
Διαλύματα Ηλεκτρολυτών 
 



Γιατί το NaCl διαλύεται στο νερό και όχι στο βενζόλιο; 

 

Το νερό είναι ένας καλός διαλύτης για ιοντικές ενώσεις 
επειδή είναι ένα πολικό μόριο και ως εκ τούτου μπορεί 
να σταθεροποιήσει τα ιόντα μέσω αλληλεπίδρασης 
ιόντος-διπόλου που έχει ως αποτέλεσμα την ενυδάτωση. 
Γενικά, τα μικρότερα ιόντα μπορούν να ενυδατωθούν 
αποτελεσματικότερα από τα μεγαλύτερα ιόντα. Ένα 
μικρό ιόν έχει πιο συμπυκνωμένο φορτίο, το οποίο 
οδηγεί σε μεγαλύτερη ηλεκτροστατική αλληλεπίδραση 
με τα πολικά μόρια νερού.  



Σχήμα Ενυδάτωση κατιόντων και ανιόντων. Γενικά, κάθε 
κατιόν και κάθε ανιόν έχει έναν συγκεκριμένο αριθμό 
μορίων νερού που σχετίζονται με αυτό στη σφαίρα 
ενυδάτωσης. Τα μόρια νερού στη σφαίρα ενυδάτωσης 
ενός ιόντος δεν παρουσιάζουν μεμονωμένη μεταφορική 
κίνηση. Κινούνται μαζί με το ιόν ως σύνολο. 



Η αλληλεπίδραση ιόντος-διπόλου  μεταξύ των διαλυμένων ιόντων και των 
μορίων νερού μπορεί να επηρεάσει διάφορες ιδιότητες της κύριας μάζας του 
διαλύματος. Μικρά και / ή πολλαπλά φορτισμένα ιόντα όπως Li+, Na+, Mg2 +, 
Al3 +, Er3 +, ΟΗ- και F- συχνά ονομάζονται και ως ιόντα κατασκευής δομών. Τα 
ισχυρά ηλεκτρικά πεδία που ασκούνται από αυτά τα ιόντα μπορούν να 
πολώσουν τα μόρια του νερού, παράγοντας επιπλέον τάξη πέρα από την 
πρώτη στιβάδα ενυδάτωσης. Αυτή η αλληλεπίδραση αυξάνει το ιξώδες του 
διαλύματος.  
 
Από την άλλη πλευρά, μεγάλα μονοσθενή ιόντα όπως Κ+, Rb+, Cs+, ΝΗ4 +, Cl-, 
ΝΟ3

- και ClO4
- είναι ιόντα λύσεως δομών. Λόγω των διάχυτων επιφανειακών 

φορτίων τους και επομένως των αδύναμων ηλεκτρικών πεδίων, αυτά τα 
ιόντα δεν μπορούν να πολώσουν τα μόρια του νερού πέρα από την πρώτη 
στιβάδα ενυδάτωσης. Κατά συνέπεια, τα ιξώδη των διαλυμάτων που 
περιέχουν αυτά τα ιόντα είναι συνήθως χαμηλότερα από αυτά του καθαρού 
νερού. 
 



Πώς αλληλεπιδρούν τα ιόντα μεταξύ τους;  
Σύμφωνα με τον νόμο του Coulomb, η δύναμη (F) μεταξύ 
Na+ και Cl- ιόντων στο κενό δίνεται από τη σχέση: 
 
 
όπου ε0 είναι διαπερατότητα του κενού  



Αυτή η διάταξη μειώνει το δραστικό φορτίο στα 
θετικά και αρνητικά φορτισμένα κέντρα με ένα 
συντελεστή 1/ε, όπου ε είναι η διηλεκτρική 
σταθερά του μέσου 

 

 

Η μεγάλη διηλεκτρική σταθερά του νερού (78.5 
@ 25 C) είναι αυτό που μειώνει την ελκτική 
δύναμη μεταξύ των ιόντων Νa+ και Cl- και τους 
επιτρέπει να διαχωρίζονται στο διάλυμα.  

 

Γιατί λοιπόν το βενζόλιο δεν διαλύει το NaCl;  



Ένα μη πολικό μόριο, όπως το βενζόλιο δεν διαλύει 
αποτελεσματικά τα ιόντα Na+ και Cl-. Επιπλέον, η 
μικρή διηλεκτρική σταθερά του (4.6 @ 25 C) 
σημαίνει ότι τα κατιόντα και τα ανιόντα θα έχουν 
μικρή τάση να εισέλθουν στο διάλυμα ως ξεχωριστά 
ιόντα. 



ΙΟΝΤΙΚΗ ΕΝΕΡΓΟΤΗΤΑ 
Για ένα ιδανικό διάλυμα NaCl, το χημικό δυναμικό, μNaCl, δίνεται από 
  
  
Επειδή τα κατιόντα και τα ανιόντα δεν μπορούν να μελετηθούν ξεχωριστά, τα  
και  δεν μπορούν να μετρηθούν. Παρ 'όλα αυτά, μπορούμε να εκφράσουμε τις 
χημικές ενεργότητες του κατιόντος και του ανιόντος ως 
 

  
 

 

 

όπου       και      είναι τα κανονικά χημικά δυναμικά των ιόντων. Η εξίσωση 
μπορεί πλέον να γραφτεί ως 
  
  
όπου  
  

 



 

 

Γενικά, ένα άλας με τον τύπο         διίσταται ως 
εξής: 

 

 

όπου ν+ και ν− είναι οι αριθμοί των κατιόντων 
και των ανιόντων ανά μονάδα και τα z+ και z− 
είναι οι αριθμοί των φορτίων του κατιόντος και 
του ανιόντος, αντίστοιχα. Για το NaCl, ν+ = ν− = 1, 
z+ = +1, z− = -1. Για το CaCl2, ν+ = 1, ν− = 2, z+ = +2, 
και z− = -1.  

 



Το χημικό δυναμικό δίνεται από 

όπου 

Οι γραμμομοριακότητες του κατιόντος και του ανιόντος σχετίζονται με τη 

γραμμμοριακότητα του άλατος που αρχικά διαλύθηκε στο διάλυμα, m, ως 

εξής: 

 

 

 

 

 

Ορίζουμε ως μέση ιοντική γραμμομοριακότητα (m±) το γεωμετρικό μέσο (των 

μεμονωμένων ιοντικών γραμμομοριακοτήτων 

 



Ορίζουμε ως μέση ιοντική γραμμομοριακότητα (m±) το γεωμετρικό μέσο (των 

μεμονωμένων ιοντικών γραμμομοριακοτήτων 

 

 

 

Όπου ν = ν+ + ν−, και έτσι 
 

 

Η μέση ιοντική γραμμομοριακότητα μπορεί να εκφραστεί και με τη 
γραμμομοριακότητα του διαλύματος, m. Επειδή m+ = ν+m και  m− = ν−m, 
έχουμε: 
 

 



Σε αντίθεση με τα διαλύματα μη ηλεκτρολυτών, τα 
περισσότερα διαλύματα ηλεκτρολυτών 
συμπεριφέρονται ως μη ιδανικά διαλύματα. Ο 
λόγος είναι ότι οι διαμοριακές δυνάμεις μεταξύ μη 
φορτισμένων ειδών γενικά εξαρτώνται από το 1/r7, 
όπου r είναι η απόσταση μεταξύ τους, έτσι ένα 
διάλυμα μη ηλεκτρολυτών 0,1 m πρακτικά 
θεωρείται ιδανικό. Αλλά σύμφωνα με το νόμο του 
Coulomb για τα φορτισμένα είδη η εξάρτηση είναι 
1/r2. 





 Αυτή η εξάρτηση σημαίνει ότι ακόμη και σε 
αρκετά αραιά διαλύματα, π.χ. 0,05 m, οι 
ηλεκτροστατικές δυνάμεις που ασκούνται από τα 
ιόντα μεταξύ τους αρκούν για να προκαλέσουν 
απόκλιση από την ιδανική συμπεριφορά. 
Επομένως, στη συντριπτική πλειονότητα των 
περιπτώσεων, πρέπει να αντικαταστήσουμε τη 
γραμμομοριακότητα με την ενεργότητα. Κατ' 
αναλογία προς τη μέση ιοντική 
γραμμομοριακότητα, έχουμε την μέση ιοντική 
ενεργότητα (α±) ως ακολούθως: 

 





Το χημικό δυναμικό ενός μη ιδανικού διαλύματος 
ηλεκτρολυτών δίνεται από το 

 

 

 

 

όπου η ενεργότητα του ηλεκτρολύτη, α, σχετίζεται 
με τη μέση ιοντική του ενεργότητα σύμφωνα με 

  

 



Η Θεωρία Debye–Huckel για τους 
Ηλεκτρολύτες 

Οι υποθέσεις των Debye και Hückel:  

• 1) οι ηλεκτρολύτες διίστανται πλήρως σε ιόντα στο 
διάλυμα· 

• 2) τα διαλύματα είναι αραιά, όταν η συγκέντρωση 
τους είναι 0,01 m  ή και χαμηλότερη· και  

• 3) κατά μέσον όρο, κάθε ιόν περιβάλλεται από ιόντα 
αντίθετου φορτίου, σχηματίζοντας μια ιοντική 
ατμόσφαιρα.  

 

 

 



Με βάση αυτές τις υποθέσεις, οι Debye και Hückel 
υπολόγισαν το μέσο ηλεκτρικό δυναμικό σε κάθε 
ιόν που προκαλείται από την παρουσία άλλων 
ιόντων στην ιοντική ατμόσφαιρα. Η ενέργεια Gibbs 
των ιόντων στη συνέχεια σχετίσθηκε με το 
συντελεστή ενεργότητας του μεμονωμένου ιόντος. 
Επειδή ούτε το γ+ ούτε το γ- μπορούν να μετρηθούν 
απευθείας, το τελικό αποτέλεσμα εκφράστηκε σε 
όρους συντελεστή μέσης ιοντικής ενεργότητας του 
ηλεκτρολύτη ως εξής: 
 
 
 
όπου mi και zi είναι η γραμμομοριακότητα και το 
φορτίο του iου ιόντος του ηλεκτρολύτη, αντίστοιχα. 
 

 



 



 



 



 



 



Θεωρία διπλοστοιβάδας 

 





Ηλεκτροχημικά στοιχεία 

Όταν ένα κομμάτι μεταλλικού ψευδαργύρου τοποθετείται σε ένα διάλυμα 
CuSO4, συμβαίνουν δύο πράγματα. Ψευδάργυρος εισέρχεται στο διάλυμα, 
με την μορφή ιόντων Zn2 + ενώ ταυτόχρονα μερικά από τα ιόντα Cu2+ 
μετατρέπονται σε μεταλλικό χαλκό στο ηλεκτρόδιο. Αυτή η αυθόρμητη 
αντίδραση οξειδοαναγωγής μπορεί να αποδοθεί ως 
  
Zn(s) + Cu2+(aq) → Zn2 +(aq) + Cu(s) 
  
Με το χρόνο, το μπλε χρώμα του διαλύματος του CuSO4 εξασθενεί. Ομοίως, 
εάν τοποθετηθεί ένα κομμάτι χάλκινου σύρματος σε ένα διάλυμα AgNO3, 
εναποτίθεται μέταλλο αργύρου επί του σύρματος του χαλκού ενώ το 
διάλυμα βαθμιαία γίνεται μπλε λόγω της παρουσίας ενυδατωμένων ιόντων 
Cu2+. Τίποτα όμως δεν θα συμβεί εάν ανταλλάξουμε τους ρόλους των 
εμπλεκόμενων μετάλλων σε αυτές τις περιπτώσεις.  
 



Άνοδος(-): Zn(s) → Zn2+(aq) + 2e− 

Κάθοδος(+): Cu2+(aq) + 2e−→ Cu(s) 

_______________________________________ 

Συνολικά: Zn(s) +Cu2+(aq) → Zn2+(aq) + Cu(s) 

 



Η διάταξη που περιγράφεται παραπάνω είναι 
γνωστή ως στοιχείο Daniell, ένας τύπος γαλβανικού 
ή βολταϊκού ή ηλεκτροχημικού στοιχείου.  

Το συμβολικό διάγραμμα για το στοιχείο Daniell 
δίνεται από:  

Zn(s) |ZnSO4(1,00 M)| |CuSO4(1,00 M)|Cu(s) 

Κατά σύμβαση, πρώτα γράφεται η άνοδος, στα 
αριστερά των διπλών γραμμών, και τα άλλα 
συστατικά εμφανίζονται με τη σειρά με την οποία 
θα τα συναντούσαμε κατά τη μετάβαση από την 
άνοδο στην κάθοδο. Οι συγκεντρώσεις των 
διαλυμάτων συνήθως αναφέρονται στο συμβολικό 
διάγραμμα. 

 



Ηλεκτρολυτικό στοιχείο 

Κάθοδος(-) : Zn2+(aq) + 2e−→Zn(s)  

Άνοδος (+): Cu(s) →Cu2+(aq) + 2e− 

_______________________________________ 

Συνολικά: Zn2+(aq) + Cu(s) →Zn(s) +Cu2+(aq)  

 



Δυναμικά Ισορροπίας 



Για την ανοδική αντίδραση ισχύει 



Για την περίπτωση των μεταλλοϊόντων ισχύει 



 



Ηλεκτρόδια αναφοράς 

Ένα ηλεκτρόδιο που είναι μη πολώσιμο δηλαδή ένα 
ηλεκτρόδιο το οποίο δεν αλλάζει το δυναμικό του 
μπορεί να χρησιμοποιηθεί ως ηλεκτρόδιο αναφοράς. 

 

 
 



Ηλεκτρόδια αναφοράς 

Ένα ηλεκτρόδιο μετάλλου-αδιάλυτου άλατος μπορεί να παρασκευαστεί με επικάλυψη ενός τεμαχίου του 
μετάλλου με ένα αδιάλυτο άλας του ίδιου του μετάλλου. Το ηλεκτρόδιο εμβαπτίζεται σε ένα διάλυμα που 
περιέχει το ανιόν του άλατος. Ένα σύνηθες παράδειγμα είναι το ηλεκτρόδιο αργύρου-χλωριούχου αργύρου, 
Ag(s)|AgCl(s)|Cl−(aq), όπου τα ιόντα Cl- (από KCl ή HCl). Οι αντιδράσεις των ηλεκτροδίων είναι  

 AgCl(s) + e− ⇋ Ag(s) + Cl-(aq) 

Συνηθισμένο ηλεκτρόδιο αυτού του τύπου είναι και το ηλεκτρόδιο καλομέλανος. Το ηλεκτρόδιο αποτελείται 
από μεταλλικό υδράργυρο σε επαφή με καλομέλανα ή χλωριούχο υδράργυρο (Ι) (Hg2Cl2), ο οποίος έρχεται σε 
επαφή με ένα διάλυμα που περιέχει ιόντα Cl− (από KCl). Το ηλεκτρόδιο παριστάνεται ως 
Pt(s)|Hg(l)|Hg2Cl2(s)|Cl−(aq), και οι αντιδράσεις των ηλεκτροδίων είναι 

 Hg2Cl2(s) + 2e− ⇋ 2Ηg(l) + 2Cl-(aq) 

 Εάν το διάλυμα κορεστεί με KCl, όπως συμβαίνει συχνά, το ηλεκτρόδιο ονομάζεται κορεσμένο ηλεκτρόδιο 
καλομέλανος. Για αυτόν τον τύπο ηλεκτροδίου, η συγκέντρωση του ιόντος Cl- είναι σταθερή σε δεδομένη 
θερμοκρασία. Το κορεσμένο ηλεκτρόδιο καλομέλανος είναι χρήσιμο ως ηλεκτρόδιο αναφοράς στην 
ηλεκτροχημεία. Μόλις βαθμονομηθεί έναντι του ΠΗΥ, μπορεί να χρησιμοποιηθεί για τον προσδιορισμό των 
κανονικών δυναμικών αναγωγής πολλών άλλων ηλεκτροδίων. 

 



Εξίσωση Nernst 

 



 



 



 



Πως λειτουργεί το ηλεκτρόδιο Ag/AgCl ως 
ηλεκτρόδιο α είδους, β είδους, και αναφοράς 



 



Το δυναμικό Donnan 

Περιγράφει την κατανομή ισορροπίας μικρών 
διάχυτων ιόντων στις δύο πλευρές μίας 
μεμβράνης που είναι πλήρως διαπερατή σε 
αυτά τα ιόντα, αλλά αδιαπέραστη στα 
μακρομοριακά ιόντα, παρουσία ενός 
μακρομοριακού ηλεκτρολύτη στη μία πλευρά 
της μεμβράνης 



 Στην ισορροπία (μNaCl)
L = (μNaCl)

R 



Αν τα διαλύματα είναι αραιά, τότε οι ιοντικές 
ενεργότητες μπορούν να αντικατασταθούν από τις 
αντίστοιχες συγκεντρώσεις δηλαδή 

  

([Na+][Cl-])L=([Na+][Cl-])R 

ή 

(c+x)x=(b-x)(b-x) 

  

Λύνοντας ως προς x παίρνουμε: 

 



Η Εξίσωση αυτή μας λέει ότι η ποσότητα NaCl, 
x, που διαχέεται από τα δεξιά προς τα αριστερά 
είναι αντιστρόφως ανάλογη της συγκέντρωσης 
του μη διερχόμενου ιόντος (P-), c, στο αριστερό 
διαμέρισμα. Αυτή η άνιση κατανομή των 
διάχυτων ιόντων (Na+ και Cl-) στα δύο 
διαμερίσματα είναι αποτέλεσμα του 
φαινομένου Donnan. 

 



Ένας άλλος τρόπος για την εξάλειψη του φαινομένου Donnan 
είναι να επιλέξετε ένα pH στο οποίο η πρωτεΐνη δεν έχει 
καθαρό φορτίο, το οποίο ονομάζεται ισοηλεκτρικό σημείο. Σε 
αυτό το pΗ, η κατανομή οποιουδήποτε διάχυτου ιόντος θα 
είναι πάντοτε ίση και στα δύο διαμερίσματα. Αυτή η μέθοδος 
είναι δύσκολο να εφαρμοστεί επειδή οι περισσότερες 
πρωτεΐνες είναι λιγότερο διαλυτές στα ισοηλεκτρικά σημεία 
τους. 
  
Η συζήτηση για το φαινόμενο Donnan απλοποιήθηκε 
θεωρώντας ότι η συμπεριφορά είναι ιδανική και ότι δεν 
υπήρχε αλλαγή στο pΗ ή στον όγκο του διαλύματος. 
Επιπλέον, για λόγους απλότητας, χρησιμοποιήθηκε ένα κοινό 
διάχυτο ιόν, Na+. 
  
Η κατανόηση του φαινομένου Donnan είναι απαραίτητη για 
τη μελέτη της κατανομής των ιόντων στις μεμβράνες των 
ζωντανών οργανισμών και των δυναμικών μεμβράνης. 
 







 



 


