
Лекція 9 
1. Електроліти. Розчини електролітів. Електропровідність розчинів електролітів 
2. Кондуктометрія. Кондуктометричне титрування 
 
Електроліти - це хімічні сполуки, які в розчині (повністю або частково) дисоці-

юють на іони. 
Головною відмінною рисою будь-якого розчину електроліту є здатність прово-

дити електрику, що і пояснюється існуванням у них іонів, як електрично заряджених 
часток. 

Для кількісної оцінки повноти дисоціації була прийнята величина , названа 
ступенем дисоціації - це частка молекул, що продисоціювали, із числа спочатку взя-
тих, або відношення числа молекул Nд, що утворили іони в результаті дисоціації, до 
загального числа молекул електроліту N: 
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Сильні електроліти дисоціюють у розчині на іони практично повністю при будь-
яких концентраціях. Прикладами сильних електролітів у водяних розчинах можуть 
служити деякі неорганічні луги (NaOH) та кислоти (HCl, HNO3), а також більшість не-
органічних і органічних солей.  

Ступінь дисоціації слабких електролітів незначна ( < 0,4). Величини , знай-
дені для того самого розчину різними методами, близькі один до одного. Слабкі еле-
ктроліти дисоціюють у розчині частково (не до кінця). До слабких електролітів у водя-
них розчинах відносяться майже всі органічні кислоти й луги й деякі неорганічні спо-
луки.  

У той час, коли людство довідалося про те, що бувають не тільки водяні роз-
чини, було доведено, що сила електроліту (здатність його молекул дисоціювати на 
іони) залежить не тільки від природи самого електроліту, але й від природи розчин-
ника. В одному розчиннику даний електроліт може бути сильним електролітом, в ін-
шому - слабким. 

Всі розчини електролітів виявляють відхилення від законів розведених розчи-
нів, що стосується тиску насиченої пари, температур кристалізації й кипіння. Всі фо-
рмули, що відносяться до цих явищ, у приложенні до розчинів електролітів повинні 
бути уточнені шляхом введення запропонованого Вант-Гоффом ізотонічного коефіці-
єнта i, що враховує збільшення відповідних ефектів у порівнянні з розчинами неелек-
тролітів. Тобто, наприклад, для зниження температури замерзання розчину електро-
літу: 
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Експериментальні дані показали, що збільшення відхилень від законів розве-
дених розчинів супроводжується підвищенням електричної провідності розчинів, під-
вищенням здатності до хімічної взаємодії. Все це так зацікавило людей, ще не зовсім 
байдужних до процесу пізнання всесвіту, (зокрема Сванте Августа Ареніуса), що в 
другій половині XIX століття з'явилася теорія електролітичної дисоціації. По цій 
теорії при утворенні розчину електроліту відбувається дисоціація розчиненої речови-
ни на іони, тим більш повна, чим більш розведений розчин. І хоча ця теорія занадто 
проста для того, щоб претендувати на універсальність (тому, що вона, наприклад, 
зовсім не розглядає причин дисоціації, не враховує сил взаємодії між іонами й ін.) 
проте, вона дозволила пояснити цілий ряд експериментальних фактів. 

Надалі ми будемо розглядати водяні розчини електролітів. 
По-перше, якщо ми розглядаємо електроліти як розчини, треба сказати, що 

характеристикою таких розчинів не може бути концентрація С (як у випадку з ідеаль-



ними розчинами). Справа у тому, що міжчасткова взаємодія у розчинах електролітів 
досить потужна (окрім механічної взаємодії треба враховувати електричну міжіонну), 
тобто такі розчини (особливо розчини сильних електролітів) потрібно розглядати не 
інакше як реальні розчини. Отже, характеристикою електроліту як розчину повинна 
бути активність a. 

a m   , 
де m  середня концентрація, виражена моляльністю;   - середній коефіцієнт акти-
вності іонів.  

Якщо з моляльністю все досить прозоро (це кількість речовини у 1000 гр роз-
чиннику), то для визначення середнього коефіцієнту активності (для гранично розве-
дених водних розчинів сильних електролітів) застосовується граничний закон Де-
бая-Гюккеля; 
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де ,z z   - заряди позитивного  та негативного іонів, I  - так звана іонна сила розчи-
ну. 

Якщо з зарядами іонів все досить прозоро (достатньо написати реакцію дисо-
ціації електроліту), то для визначення іонної сили розчину застосовується закон іон-
ної сили: 
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де i im  , z  - відповідно концентрація (моляльність) та заряд даного іону. 
Отже, розгортуючи історію з кінця до початку – визначивши іонну силу розчину 

та середній коефіцієнт активності, є можливість визначити активність даного елект-
роліту. 

По-друге. Як уже було сказано, розчини електролітів проводять електричний 
струм (на те вони й електроліти). Тоді їх можна вважати провідниками. На відміну від 
так званих провідників I роду, у яких переносниками електрики є електрони (це, в 
основному, метали) у розчинах електролітів переносять заряд іони. Тому розчини 
електролітів є так званими провідниками другого роду. Так, чи інакше, треба мати 
характеристики електролітів, як провідників. 

Характеристикою провідників першого роду є його питомий опір ( ). 
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Характеристикою провідників другого роду є величина, зворотна питомому 
опору - питома електрична провідність (каппа): 

æ 1 1 11 Ом м См м           
 

Для розчину електроліту: питома електрична провідність æ - це електрична 
провідність об'єму розчину, укладеного між двома паралельними електродами, що 
мають площу по одному квадратному метрі й розташованими на відстані одного мет-
ра друг від друга. 

Питома електрична провідність залежить від концентрації електроліту, тому 
для можливості порівняння по електропровідності різних електролітів було уведене 
поняття еквівалентної або молярної електричної провідності . 

Еквівалентна електрична провідність дорівнює електричної провідності об'єму 
електроліту, що містить 1 моль-еквівалент розчиненої речовини й перебуває між 
двома паралельними електродами, розташованими на відстані 1 метр друг від друга. 



Питома æ і молярна  електричні провідності зв'язані між собою співвідношен-
ням: 

  = æ∙ VM = æ/CM ,  
де Vм - (так зване розведення); число кубометрів розчину, що містить 1 моль-
еквівалент електроліту; Cм - концентрація електроліту, виражена в моль/м3. 

Регулярно зустрічається ситуація, коли концентрація виражена в моль/літр 
(тобто в моль/дм3). Тоді для однаковості æ виражається в См(сименс)см-1; при цьо-
му розмірність еквівалентної електропровідності 

= æ 
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Молярна електрична провідність зі зменшенням концентрації розчину збільшу-

ється й при с→0 прагне до деякого граничного максимального значення  , що на-
зивається молярною електричною провідністю при нескінченному розведенні. Визна-
чити   можна за допомогою закону Кольрауша (закону незалежного руху іонів), 
що справедливий як для сильних, так і для слабких електролітів: 

 

        , 

де 

  й 

  - рухливості іонів при граничному розведенні (довідкові дані). 
Для слабких електролітів виконується наступне співвідношення: 

       або     
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тобто для розведених розчинів слабких електролітів молярна електрична провід-
ність змінюється з концентрацією електроліту через зміну ступеня дисоціації . По 
електричній провідності розчинів слабких електролітів можна визначити ступінь їх-
ньої дисоціації. 

Для сильних електролітів застосовується рівняння Кольрауша) 
h c     

 
Однією з найважливіших характеристик слабких електролітів є константа ди-

соціації.  
Припустимо, що є слабкий одно-одновалентний електроліт АВ з одиничною 

концентрацією, що дисоціює за схемою 
1
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Для будь-якої концентрації с рівноважні кількості речовини будуть описані в 
такий спосіб: 
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Тоді за законом діючих мас константа рівноваги реакції такого типу запишеться 
як 
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Таким чином, константа дисоціації слабких електролітів є ні що інше, як 
константа рівноваги реакції дисоціації. 

Вираз 
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називається законом розведення Оствальда. 
Варто помітити, що закон розведення у вищенаведеному виді застосовується 

тільки до одно-одновалентних електролітів, що дисоціюють за ще вище наведеною 
схемою. Для інших електролітів варто описати відповідні рівноважні кількості речови-
ни й розраховувати константи дисоціації за законом дії мас. Наприклад 
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 і т.д. 

Вимірюючи електропровідність розчину електроліту, можна про нього довіда-
тися багато цікавого - від визначення ступеня дисоціації електроліту до, скажемо ви-
значення висоти стовпа рідини. 

Всі методи дослідження й аналізу, засновані на вимірі електропровідності роз-
чину мають загальну назву - кондуктометрія. Вони зручні, зокрема, тим, що оскільки 
ми маємо справу з електричними явищами, то дослідникові досить десь розташувати 
ряд датчиків і спокійно знімати їхні показання вдалині від шкідливого хімічного виро-
бництва. 

Кондуктометричне титрування. 
Як відомо, всі методи титрування зводяться до знаходження еквівалентної точ-

ки, тобто такого стану реакційної суміші, коли реагенти знаходяться в еквівалентній 
кількості. Найбільш поширений метод визначення еквівалентної точки кислотно-
основного титрування - колориметричний, коли індикатор змінює свій колір в залеж-
ності від величини рН розчину. 

При кондуктометричному титруванні еквівалентну точку визначають по зміні 
електропровідності розчину в процесі титрування. Це пов'язано з тим, що внаслідок 
титрування у розчині змінюється кількість іонів та їх природа. 

У зв’язку з тим, що рухомість іонів Н+ та ОН- значно перевищує рухомість інших 
іонів, цей метод найбільш доцільно використовувати для кислотно-основного титру-
вання. При цьому можливі три випадки. 

1. Титрування сильної кислоти сильним лугом (або навпаки). 
Як сильні кислоти, так і сильні луги у водних 

розчинах дисоційовані повністю, що разом із знач-
ною рухомістю іонів Н+ та ОН- обумовлює високе 
значення електропровідності. Реакція нейтралізації 
у молекулярній, іонній та скороченій формах має 
вигляд: 

HCl + NaOH   NaCl + H2O 
H+ + Cl- + Na+ + OH_   Na+ + Cl- + H2O 

Н+ + ОН- = ОН. 
При додаванні до розчину сильної кислоти 

сильного лугу відбувається зв’язування іонів водню 
з утворенням малодисоційованих молекул води, 
внаслідок чого електропровідність розчину буде па-

дати аж до еквівалентної точки. Подальше додавання сильної основи буде приводи-
ти до збільшення електропровідності за рахунок накопичування надлишкових гідрок-
сил-іонів. Через те, що гідроксил-іони мають меншу рухомість, ніж іони водню, нахил 
прямої титрування до та після еквівалентної точки буде різним. 

 

 
Крива кондуктометричного титру-
вання сильної кислоти сильним лу-
гом 



2. Титрування слабкої кислоти сильним лугом (слабкого лугу сильною кисло-
тою).  

Слабка кислота (або слабкий луг) характе-
ризується малим ступенем дисоціації, тобто у во-
дному розчині такого електроліту іонів буде мало, 
що обумовлює низьке значення електропровідно-
сті. 

Реакція нейтралізації у молекулярній, іонній 
та скороченій формах має вигляд: 

CH3 COOH + NaOH   CH3COONa + H2O 
CH3COOH + Na+ + OH-   CH3COO- + Na+ + H2O 

CH3COOH + OH- CH3COO- + H2O. 
При додаванні сильної основи електропро-

відність розчину буде збільшуватися (але не дуже 
сильно), бо внаслідок реакції буде утворюватися 

добре дисоційована сіль, аніони якої мають незначну рухомість. Після точки еквіва-
лентності електропровідність розчину буде зростати у значно більшій мірі за рахунок 
накопичування надлишкових гідроксид-іонів, які мають значну рухомість. 

3. Титрування суміші слабкої та сильної кислот сильною основою. 
Якщо у розчині одночасно присутні сильна 

та слабка кислоти, то остання майже не буде ди-
соціювати тому, що рівновага процесу 

HA + H2O H3O+ + A- 

буде зміщена в бік недисоційованої кислоти, бо у 
розчині буде надлишок іонів водню (гідроксоній-
іонів) внаслідок дисоціації сильної кислоти. Як 
видно з виразу константи дисоціації: 

3H O A
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збільшення концентрації іонів Н3О+ приводить до 
зменшення концентрації аніонів А-, тобто до збі-
льшення концентрації НА - недисоційованої кис-

лоти. Таким чином, електропровідність суміші буде обумовлена тільки концентрацією 
сильної кислоти. Після досягнення точки еквівалентності, коли вся сильна кислота 
прореагує, у розчині залишиться недисоційована слабка кислота і електропровідність 
розчину буде обумовлена її концентрацією. Як можна бачити з рисунку, на кривій 
кондуктометричного титрування два перелами, які відповідають двом точкам еквіва-
лентності відповідно концентраціям сильної та слабкої кислот. 

Недоліком методу кондуктометричного титрування є неможливість без-
посереднього фіксування точки еквівалентності та необхідність додавати надлишок 
титранту, тобто визначати точку еквівалентності як точку перетинання прямих, які ві-
дображають залежність електропровідності від кількості доданого титранту. 

 
 
 
 
 

 
Крива кондуктометричного титрування 

слабкої кислоти сильним лугом 

 
Крива кондуктометричного титрування 
суміші сильної та слабкої кислот силь-

ним лугом 



Лекція 10 
1. Виникнення стрибка потенціалу. Типи електродів. 
2. Гальванічні елементи. Електрорушійна сила. Типи гальванічних елементів. 
 
Занурений у розчин мідного купоросу (CuSO4) мідний цвях з точки зору хімічної 

термодинаміки є нерівноважною системою, подібною до системи кристал повареної 
солі – вода. І в одному, і в другому випадку системи розвиваються у бік рівноважного 
стану, тобто сіль розчиняється у воді до насиченого уданих умовах розчину, а іони 
міді з поверхні цвяху переходять у розчин CuSO4, де таких іонів, вочевидь, значно 
менше. Однак, на відміну молекул NaCl, іони Cu мають позитивний електричний за-
ряд (2+), і в той час, коли вони залишають цвях, на його поверхні виникає область 
заряду негативного. Тобто, у процесі встановлення рівноваги, поверхня цвяху заря-
джається негативно і за рахунок електричної (кулонівської) взаємодії притягує до се-
бе частку позитивних іонів. Таким чином, замість рівномірного розподілення часток у 
розчині (як у випадку розчинення NaCl), з’являється деяка впорядкованість зарядів 
(біля негативно зарядженої поверхні збираються позитивно заряджені іони), тобто 
електричний потенціал. Рівновага у системі буде досягнута тоді, коли хімічні сили 
(що намагаються розупорядкувати систему) зрівняються з електричними силами (що 
намагаються упорядкувати заряди).  

Тобто співвідношення між енергією Гиббса (як характеристикою хімічних сил) й 
електричною енергією цієї системи у рівновазі запишеться як 

G zF   , 

де z – кількість електронів, що приймають участь у електродній реакції; F – число 
Фарадея;  - рівноважний електродний потенціал, рівний різниці потенціалів на межі 
між металом і розчином у рівноважному стані. 

Як виміряти електродний потенціал?  
Зазначимо, що вимір чого завгодно полягає у порівнянні цього «чого завгодно» 

з обраним нульовим значенням (згадайте методику виміру довжини відрізку за допо-
могою лінійки). У нашому випадку за нуль відліку був прийнятий потенціал водневого 
електроду. Тобто, для виміру невідомого потенціалу будь-якого електроду необхідно 
порівняти цей потенціал з потенціалом водневого (створити гальванічний елемент та 
виміряти його ЕРС). Враховуючи, що електрорушійна сила – це різниця потенціалів 

2 1E    , 
а потенціал одного з електродів (водневого) дорівнює 0, визначена ЕРС фактично і є 
потенціалом другого електроду.  

Прикладом подібного виміру є шкала активностей металів (воднева шкала), 
яку ви, напевно, бачили неодноразово.  

 
 
Розглянемо умову рівноваги між металом і його іонами в розчині: 

z 0M ze M   

Нагадаємо собі, що окислювання – це підвищення валентності віддачею елек-
тронів, а відновлення - зниження валентності приєднанням електронів. 

Тобто, окислена форма речовини - те, що приєднує електрони. Відновлена 
форма - те, що віддає електрони. І те й інше – математично, з урахуванням знаків. 



У загальному вигляді: 
Oф ze Вф  

де Оф - окислена форма речовини, Вф - відновлена форма. 
Умова рівноваги для електродної реакції описується в такий спосіб (з ураху-

ванням відомого визначення енергії Гіббса через хімічні потенціали):  

вф офG     або  оф вфG   . 

З іншого боку, як було показано раніше 
G zF   , 

тоді 
оф вф zF    , 

Хімічні потенціали для окисленої й відновленої форми: 
0

Oф Oф ОфRT lna    та  0
Вф Вф ВфRT lna    

Тоді 

 0 0
Oф Oф В ВфzF RT lna RT lna     , 

або 
0 0
Oф Вф Оф ВфzF RT lna RT lna     

До речі, оскільки в розчинах електролітів між частками (іонами) існують досить 
сильні сили взаємодії (електричні), то у всіх виразах повинна бути присутня актив-
ність, але в жодному разі не концентрація. 

Продовжуючи математичні викладки, скористуємось властивостями логариф-
мів: 

0 0 Оф
Oф Вф

Вф

a
zF RT ln

a
     . 

Звідси 
0 0
Oф Вф Оф

Вф

aRT ln
zF zF a

 
          або      0 Oф

Вф

aRT ln
zF a

     

де  - так званий стандартний електродний потенціал - потенціал при активності 
компонентів, що беруть участь в електродній реакції, рівної 1. 

Останній вираз - один з видів так званої формули Нернста - для визначення 
потенціалу будь-якого електроду. 

А електроди бувають різні. 
Електрод першого роду – метал, занурений у розчин, що містить його іони. 

Умовна позначка: 
z

M  │ M  
Загальний вид електродної реакції: 

z 0M ze M    
Приклад: 2Cu │ Cu  
Окислена форма zM  , відновлена форма - M . Активність чистої речовини (у 

цьому випадку - металу) вважається рівній одиниці. Тобто потенціал металу, зануре-
ного в розчин його солі виражається як  

0
Me Me Me

RT lna
zF      



Електрод другого роду – метал, покритий шаром його малорозчинної сполу-
ки й занурений у розчин добре розчинної солі, що містить той же аніон, що й мало-
розчинна сполука. Умовна позначка: 

z
A  │ MA,M  

Загальний вид електродної реакції: 
zMA zе M A     

Приклад: Cl│ 2HgCl ,Hg  
Окислена форма MA , відновлена форма - A . Тоді (по формулі Нернста) 

0 MA

A

RT aln
zF a 

    , 

а враховуючи, що активність індивідуальної речовини (МА) приймається за 1 

0 01
A

A

RT RTln lna
zF a zF 



        

Потенціал електрода другого роду визначається активністю аніона (негатив-
но зарядженого іона). 

Газовий електрод – інертний метал (в основному Pt), що контактує одночасно 
з газом і розчином, що містить іони того ж газу. Наприклад: 

H │ 2H ,Pt  
За допомогою з’єднання електродів одержуємо гальванічний елемент - при-

стрій, у якому енергія хімічної реакції перетворюється в електричну енергію. 
Мірою цієї електричної енергії може бути електрорушійна сила (ЕРС). Умови-

лися, що ЕРС завжди позитивна, тому для її визначення з потенціалу позитивного 
електрода завжди віднімають потенціал негативного 

E     , 

алгебраїчно, з урахуванням знака. 
За принципом роботи гальванічні елементи діляться на хімічні й концентра-

ційні. 
Хімічний гальванічний елемент - електричний струм виникає за рахунок проті-

кання хімічної реакції. При складанні хімічних гальванічних елементів використову-
ються різні електроди. Розглянемо мідно-цинковий хімічний гальванічний елемент 
(елемент Даніеля-Якобі): 

4 4Zn ZnSO CuSO Cu   
Мідний електрод - анод, позитивний полюс, цинковий (катод) - негативний. На 

+ полюсі йде процес відновлення міді (приєднання двох електронів), на негативному 
полюсі - процес окислювання цинку (віддача двох електродів). 

Тобто, електродні реакції: 
2 0

0 2

2 0 0 2

Cu 2e Cu
Zn 2e Zn
Cu Zn Cu Zn





 

 

 

  

 

сумарна реакція на гальванічному елементі 
 



Електрорушійна сила елементу Днієля-Якобі 
Cu ZnE     

З формули Нернста 
0

Cu Cu
RT lna
zF

    2+Cu
   та   0

Zn Zn Zn

RT lna
zF

    2+  

Тоді ЕРС елементу 
2

2

0 0 Cu
Cu Zn

Zn
2

aRTE ln
F a





    , 

або 
2

2

0 Cu

Zn

a
ln

2F a
RTE E 



   

де Е0  - різниця стандартних потенціалів електродів, або стандартна ЕРС гальваніч-
ного елемента 

Концентраційний гальванічний елемент - електричний струм виникає за ра-
хунок вирівнювання концентрації електролітів. Концентраційні гальванічні елементи 
складаються з однакових електродів (найчастіше 1 роду), але з різними концентраці-
ями електролітів. 

Роль анода (+) грає електрод, занурений у розчин з більшою концентрацією.  

1 2

3 3
a a

Ag AgNO AgNO Ag   

а2 >  а1   

0
2

0
1

Ag Ag

Ag Ag

Ag Ag

E
RT lna
F

RT lna
F

 





  

   

   

 

0 0
2 1    Ag Ag

RT RTE lna lna
F F  

2

1


aRTE ln

F a  

ЕРС концентраційного гальванічного елемента не залежить від стандартного 
потенціалу електрода. 

Термодинаміка гальванічного елементу.  
Загальний зміст – спроба виразити термодинамічні характеристики хімічної 

реакції на гальванічному елементі за допомогою його електричних характеристик. 
Одну з термодинамічних характеристик ми вже мали. Зауважимо хіба що те, 

що у випадку гальванічного елементу енергія Гіббса пов’язана не з потенціалом, а з 
електрорушійною силою: 

G zFE   

Зміна ентропії, як вже відомо, це похідна від енергії Гіббса по температурі з 
протилежним знаком: 



d GS
dT
 

   
 

, 

тобто, з урахуванням попередньої формули 

dzFE dES zF
dT dT

   
     

   
, 

Похідна 
dE
dT

 
 
 

 називається температурним коефіцієнтом електрорушійної си-

ли. 
З відомого рівняння Гіббса-Гельмгольца G H T S      отримаємо вираз 

для теплоти необоротного процесу (теплового ефекту реакції на гальванічному еле-
менті через йогоелектричні характеристики : 

dEH zFE zF
dT

 
     

 
 

Остання (але не менш важлива) термодинамічна характеристика гальванічно-
го елементу – це константа рівноваги реакції, що на ньому перебігає. 

Відомо, що співвідношення між константою рівноваги хімічної реакції та її ене-
ргією Гіббса можно записати як 

ln GK
RT

 


 

Тоді, для реакції на гальванічному елементі 
0

ln a
zFEK
RT

 . 

Зазначимо, що у чисельнику після знаку рівняння стоїть стандартна ЕРС галь-
ванічного елементу, а константа рівноваги у цьому випадку виражається через рівно-
важні активності реагентів. 
 


