
ЕЛЕКТРОЛIТИЧНА ДИСОЦIАЦIЯ
1.  ЕЛЕКТРОЛIТИ -  це  речовини,  розчини  або  розплави,  яких  проводять 

електричний  струм.  Провiдниками  електричного  струму  є  метали  в  твердому  та 
розплавленому станi, воднi розчини солей,  лугiв, кислот.

В той же час солi, основи в твердому станi, кислоти в рiдкому та газоподiбному 
станi,  дистильована  вода,  простi  сполуки  неметалiв  (О2  Cl2),  бiльшiсть  органiчних 
речовин електричний струм не проводять.

2. ЕЛЕКТРОЛIТИЧНА ДИСОЦIАЦIЯ - це процес розпаду речовини на iони пiд час 
розчинення у водi чи iншому полярному розчиннику, або пiд час розплавлення.

Положення теорiї електролiтичної дисоцiацiї (С.Арренiус).
1.  Електролiти  при  розчиненнi  у  водi  чи  розплавленнi  розпадаються  на  iони  - 

позитивно  та  негативно  зарядженi.  Сильнi  електролiти  дисоцiюють  повнiстю,  слабкi 
електролiти - частково.

2. Пiд дiєю електричного поля позитивно зарядженi  iони рухаються до катоду 
(вони  називаються  катiонами),  а  негативно  зарядженi  iони  -  до  аноду  (вони 
називаються анiонами).

3.  Дисоцiацiя  це  оборотний  процес:  паралельно  з  розпадом  молекул  на  iони 
протiкає  протилежна  реакцiя  -  об'єднання  iонiв  в  молекули  (асоцiацiя).Мiж  цими 
процесами встановлюється динамiчна рiвновага.

4. Iони, що утворились, в водних розчинах оточенi гiдратною оболонкою.

3.  МЕХАНIЗМ ЕЛЕКТРОЛIТИЧНОЇ ДИСОЦIАЦIЇ. ГІДРАТАЦІЯ ІОНІВ.
Причиною електролiтичної дисоцiацiї у водних розчинах  є взамодiя молекул води 

з речовиною. Диполi води притягують iони, що знаходяться у вузлах граток кристалiв i 
якщо сила взаємодiї  iонiв  з  молекулами води перевищує  силу зв'язкiв  мiж iонами в 
кристалi то речовина розпадається на iони (приклад кристал NaCl). Полярнi молекули 
(HCl, H2SO4) також можуть розриватися пiд дiєю молекул води.

У водних розчинах найкраще розпадаються сполуки  з  iонними зв'язками -  солi, 
луги, i сполуки з сильнополярними ковалентними зв'язками (сильнi неорганiчнi кислоти). 
Погано  або  зовсiм  не  дисоцiюють  сполуки  з  малополярними  або  неполярними 
ковалентними зв'язками.

Iони вiдрiзняються вiд  нейтральних атом·в  чи молекул  наявнiстю  електричного 
заряду, хiмiчними властивостями. Наприклад, металiчний натрiй бурхливо розкладає 
воду, а iон натрiю з водою не взаємодiє.

Кожен  електролiт  утворює  катiони  та  анiони.  Цi  iони  оточенi  полярними 
молекулами води - тобто гiдратованi. Так, iон водню Н+ утворює iон гiдроксонiю - Н3О+ 

(Н+ + Н2О = Н3О+), або бiльш складнi iони - Н(Н2О)2
+ (спрощено записують Н+). Набагато 

бiльше  молекул  води  орiєнтується  навколо  iонiв  лiтiю,  натрiю,  калiю.  Наявнiсть 
гiдратної оболонки перешкоджує об'єднанню iонiв в недисоцiйовану молекулу.
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4.   ВЛАСТИВОСТI КИСЛОТ, ОСНОВ, СОЛЕЙ
Кислоти - це електролiти, якi пiд час дисоцiацiї утворюють катiони водню (iнших 

катiонiв не утворюють) та анiони кислотного залишку.
HCl    ⇔  H+ + Cl-

Багатоосновнi кислоти дисоцiюють ступiнчасто:
H3PO4 ⇔ H+ + H2PO4

-   H2PO4
-⇔ H+ + HPO4

2-;   HPO4
2-⇔ H+ + PO4

3-

            1 cтупiнь       2 ступiнь    3 ступiнь

Основи - це електролiти, якi пiд час дисоцiацiї утворюють гiдроксид-iони (iнших 
анiонiв не утворюють) та катiони металiв, чи металоподiбних груп.

KOH ⇔ K+ + OH-

Багатокислотнi основи дисоцiюють ступiнчасто:
Сa(OH)2 ⇔ CaOH+ + OH-   CaOH+ ⇔ Ca2+ + OH-

      1 cтупiнь            
 
 
 
 2 ступiнь

Амфотернi  гiдроксиди -  це електролiти,  якi  пiд час дисоцiацiї утворюють як 
катiони водню, так i гiдроксид-анiони.

Zn2+ +  2OH- ⇔ Zn(OH)2  ⇔  H2ZnO2 ⇔ 2H+  +  ZnO2
2-

або бiльш точно
Zn2+ +  2OH- ⇔ Zn(OH)2  + 2H2O ⇔  2H+  +  [Zn(OH)4]2-

Солi -  це електролiти,  якi  пiд час дисоцiацiї утворюють катiони металiв 
(металоподiбної групи) та анiони кислотних залишкiв.

NaCl  ⇔  Na+ + Cl-          (NH4)2SO4
  ⇔ 2NH4

+  +  SO4
2-

Кислi  солi  при дисоцiацiї утворюють крiм того катiони водню,  а основнi  солi  - 
гiдроксид-анiони.

KHSO4 ⇔ K+ + H+ + SO4
2           Mg(OH)Cl ⇔ Mg2+ + OH- + Cl-

5. СТУПIНЬ ЕЛЕКТРОЛIТИЧНОЇ ДИСОЦIАЦIЇ (α)
Це  вiдношення  числа  молекул,  що  розпались  на  iони  до  загального  числа 

розчинених молекул.

α = n/N
де:  n - число дисоцiйованих молекул

N - загальне число розчинених молекул 
Ступiнь дисоцiацiї вимiрюють у частках одиницi, або у вiдсотках. Так, a  =  0,05 

означає,  що 5 молекул зi 100 (5%) розпалось на iони.
На ступiнь дисоцiацiї впливають:

1.  Природа  розчиненої  речовини  -  в  залежностi  вiд  характеру  зв'язкiв  однi 
речовини  майже  повнiстю  розпадаються  на  iони  (сильнi  електролiти),  а  iншi  - 
дисоцiюють погано (слабкi електролiти).

2. Ступiнь дисоцiацiї зростає при пiдвищеннi температури.
3.  Розбавлення розчину -  пiдвищує ступiнь дисоцiацiї  (це особливо характерно 

для слабких  електролiтiв).
4.  Дисоцiацiя  слабких  електролiтiв  гальмується  в  присутностi  сильних 

електролiтiв, що утворюють однойменнi iони. Так, сильна кислота гальмує дисоцiацiю 
слабкої  кислоти,  а  сильна  основа  -  слабкої  основи).  Слабкi  електролiти  мало 
впливають на дисоцiацiю сильних електролiтiв.

6. СИЛЬНI ТА СЛАБКI ЕЛЕКТРОЛIТИ
Сильні електролiти - ступiнь дисоцiацiї перевищує 30-40%.
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1. Майже всi розчиннi  солi. Найкраще дисоцiюють солi утворенi  однозарядними 
основами та кислотами (NaCl, NaBr, KI, NH4Cl i т.д.).

2. Багато неорганiчних кислот: H2SO4, HNO3, HCl, HBr, HI, H2MnO4, HMnO4, HIO3, 
HBrO3, HClO3, HClO4.

3. Основи лужних та деяких лужноземельних металiв: LiOH, NaOH, KOH, RbOH, 
CsOH, Ca(OH)2, Sr(OH)2, Ba(OH)2.

Середні електролiти  -  ступiнь  дисоцiацiї  -  5  -  30%.  До них налeжать  -  H3PO4, 
H2SO3, HF, HCOOH та iншi. Часто середнi електролiти зараховують до сильних.

Слабкі електролiти - ступiнь дисоцiацiї менше 5%.
1. Малорозчиннi солi - CaCO3, CaSO4, BaCO3, BaSO4, HgCl2, AgCl i т.д.
2. Майже всi органiчнi кислоти
3.  Деякi  неорганiчнi  кислоти  -  H2CO3,  H2S,  HNO2,  H2SiO3,  H4SiO4,  HClO,  HBrO, 

H3AsO3, H3BO3, HCN та iншi.
4. Всi основи, амфотернi гiдроксиди, органiчнi амiни - Be(OH)2, Mg(OH)2, NH4OH, 

Mn(OH)2, Fe(OH)2, Al(OH)3, Cr(OH)3, Zn(OH)2, СH3NH2 та iншi (за винятком основ лужних 
та деяких лужноземельних металiв).

5. Вода

7.  КОНСТАНТА ДИСОЦIАЦII (К).
Оскiльки  ступiнь  дисоцiацiї  залежить  вiд  концентрацiї  електролiтiв,  то 

використовують  показник,  який  не  залежить  вiд  концентрацiї  -  константу  дисоцiацiї 
(iонiзацiї).

Це  -  вiдношення  добутку  рiвноважних  концентрацiй  iонiв  до  рiвноважною 
концентрацiї  недисоцiйованих  молекул.  Наприклад,  константа  дисоцiацiї  оцтової 
кислоти 

CH3COOH ⇔ CH3COO- + H+

визначається за формулою:

в загальному виглядi
     [M+] .[A-]                                        
К =----------- 
        [MA]    

Зi ступенем дисоцiацiї константа з'язана рiвнянням: 

      α С .α С       Сα2     де С - молярна концентрацiя;

К = ------------ = ------  α - ступiнь дисоцiацiї в частках одиницi;

       (1-α)С        1 -α  αС - концентрацiя кожного з 2-х iонiв;

(1 -α)С - концентрацiя недисоцiйованих молекул
Константа дисоцiацiї не залежить вiд концентрацiї електролiту, але збiльшується 

при пiдвищеннi температури.

8. ДИСОЦIАЦIЯ ВОДИ. ІОННИЙ ДОБУТОК ВОДИ
Вода,  є  слабким  амфотерним  електролiтом  i  дисоцiює  на  катiони  водню  та 

гiдроксид-iони:
Н2О ⇔ Н+ + ОН-

3

K=
[CH 3COO ]∗[H ]

[CH 3COOH ]



(взагалi реакцiя йде так: H2O + H2O ⇔ H3O+ + OH-)
Константа  дисоцiацiї  води  це  дуже  маленька  величина  і при  250 С  на  іони 

розпадається тільки 10-7 моль/л молекул води.  Константа дисоціації води описується 
формулою:

        [H+] .[OH-]
К  =  ------------- = 1,8 .10-16

          [H2О]
Концентрацію недисоційованих молекул води можна не враховувати, оскільки ця 

величина  є  практично  незмінною  в  порiвняннi  з  незначною кiлькiстю  дисоцiюючих 
молекул води. Тому в спрощеному вигляді константу дисоціації  записуєм як  iонний 
добуток води.

Кводи = [H+] .[OH-] = 10-7 .10 -7 = 10-14
 (Т=298 К)

Iонний  добуток  води  величина  стала  i  залежить  тiльки  вiд  температури.   При 
пiдвищеннi  температури  дисоцiацiя  води,  як  бiльшостi  iнших  сполук,  зростає,  тому 
збiльшуєтся i iонний добуток води.

В чистiй водi концентрацiя iонiв водню дорiвнює концентрацiї гiдроксид-iонiв - [H+] 
= [OH-]  =  10-7  моль/л.  Розчин,  в  якому  концентрацiї  iонiв  водню  та  гiдроксид-iонiв 
однаковi є  нейтральним.

Якщо  до  нейтрального  розчину  додати  кислоту,  то  концентрацiя  iонiв  водню 
збiльшиться.  Внаслiдок  цього  рiвновага  Н2О  ⇔ Н+ +  ОН- змiститься  в  сторону 
утворення недисоцiйованих молекул води i концентрацiя гiдроксид-iонiв зменшиться у 
стiльки разiв у скiльки зросте концентрацiя iонiв водню. Наприклад, якщо [H+] = 10-3 то 
[OH-] = 10-11, але iонний добуток води залишиться тим же 10-14.

Розчин,  в  якому концентрацiя  iонiв  водню  перевищує  концентрацiю  гiдроксид-
iонiв є кислим. Розчин, в якому концентрацiя гiдроксид-iонiв перевищує концентрацiю 
iонiв водню є лужним.

Оскiльки iонний добуток  води стала величина,  то знаючи концентрацiю одного 
iона  легко  можна  знайти  концентрацiю  iншого.  Наприклад,  знайдемо  концентрацiю 
iонiв H+  та OH-  в розчин· HCl з концентрацiєю 0,01 моль/л (a = 100%). Концентрацiя 
iонiв водню = 10-2  моль/л. Звiдси концентрацiя гiдроксид-iонiв буде: 10-14  - 10-2  = 10-12 

моль/л.
Реакцiю середовища звичайно виражають через концентрацiю iонiв водню, хоча 

можна виражати i  через концентрацiю гiдроксид-iонiв.  Для зручностi  використовують 
показник рН. 

Водневий показник (рН) - це вiд'ємний десятковий логарифм концентрацiї iонiв 
водню.

рН = -lg [H+]
Так, при концентрацiї водень-iонiв = 10-3 моль/л, рН = 3,0, а при концентрацiї 3,0 .

10-4моль/л, рН = -(lg3,0 + lg10-4) = -0,47 + 4 = 3,53.
В залежностi вiд значення рН розрiзняють середовище: нейтральне - рН = 7,0
слабкокисле - рН = 4,0-7,0 (молоко - 6,6-6,9; томатний сiк - 4,0-5,0)
сильнокисле - рН = 0 - 3,0 (шлунковий сiк = 1 - 2;  0,1М НСl = 1,0).
слабколужне - рН = 7,0 - 10,0 (кров = 7,35 -7,45; морська вода - бiля 8)
сильнолужне - рН = 11-14 (25% амiак = 11,8; 0,1М NaOH =13,0).
Визначення рН проводиться за допомогою iндикаторiв. Наприклад, фенолфталеїн 

при рН нижче 8,0 - безбарвний, а вище 8,0 стає малиновим; метилоранж до рН 3,0 має 
червоне забарвлення, а вище 3,0 - жовте, лакмус до рН 6,0 має червоне забарвлення, 
а вище 6,0 - синє. Бiльш точно рН вимiрюється за допомогою спецiальних приладiв - 
рН-метрiв. Визначення рН має велике значення для хiмiї, агрохiмiї та медицини.
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ВИЗНАЧЕННЯ рН РОЗЧИНІВ СИЛЬНИХ ЕЛЕКТРОЛІТІВ
Вважають, що ступінь дисоціації сильних електролітів дорівнює одиниці. Тоді, при 

дисоціації  кожної молекули кислоти утворюється кількість йонів  водню, що дорівнює 
основності кислоти, а загалом

[H+] = Z · C
где Z — число еквівалентності кислоти (фактично — її основність)
       С — молярна концентрація розчину кислоти. 
Очевидно,  що  в  розчинах  сильних  кислот  концентрація  водневих  йонів 

дорівнюватиме нормальності розчину.

Подібним чином, для розчинів лугів 
[ОH- ] = Z · C

где Z — число еквівалентності основи (фактично — її кислотність)
       С — молярна концентрація розчину лугу. 
Очевидно,  що  в  розчинах  лугів  концентрація  гідроксид-йонів  дорівнюватиме 

нормальності розчину.

ВИЗНАЧЕННЯ рН РОЗЧИНІВ СЛАБКИХ ЕЛЕКТРОЛІТІВ
Для  слабких  електролітів  дисоціація  відбувається  лише  за  першим  ступенем. 

Концентрацію водневих іонів для розчинів слабких кислот можна знайти за виразом

[H+] = α · Ca

де α − ступінь дисоціації кислоти
      Сa — молярна концентрація кислоти у розчині
Оскільки  ступінь  дисоціації пов'язана  з  константою  дисоціації 

кислоти рівнянням

 

а для слабких електролітів можна прийняти (враховуючи, що ступінь дисоціації не 
перевищує 0,05)

1 - α  ≅  1
то матимемо

звідки

a= KaC
або ж

[H+] = K a∗C
Звертаємо увагу на те, що під коренем міститься константа дисоціації  кислоти, і 

визначаємо  за  цією  формулою  концентрацію  водневих  йонів,  тобто  міру  активної 
кислотності розчину. 

Концентрацію  водневих  іонів  для  розчинів  слабких  основ  можна  знайти  за 
виразом

[ОH-] = α · Cb

де α − ступінь дисоціації основи
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K a=
С∗a2

1−a

K a=С∗a
2



      Сb — молярна концентрація основи у розчині
Оскільки ступінь дисоціації пов'язана з константою дисоціації основи рівнянням

 

а для слабких електролітів можна прийняти (враховуючи, що ступінь дисоціації не 
перевищує 0,05)

1 - α  ≅  1
то матимемо

звідки

a= KbC
або ж

[ОH-] = K b∗C
Звертаємо увагу на те, що під коренем міститься константа дисоціації  основи, і 

визначаємо за цією формулою концентрацію гідроксильних йонів, тобто міру активної 
лужності розчину. 

Якщо  прологарифмувати  із  зворотнім  знаком  рівняння  для  визначення 
концентрацій водневих або гідроксильних йонів, одержимо наступні залежностi

 

де рКа = - lg Ка  - зворотній логарифм константи дисоціації кислоти (!)

де рКb = - lg Кb  - зворотній логарифм константи дисоціації основи (!)
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