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Розглянуто метод кондуктометрії як спосіб визначення констант іонної рівноваги у розчинах електролітів. 

Описано моделі іонної асоціації і методи математичної обробки кондуктометричних даних – від класичних до 

сучасних. Адекватність моделей проілюстровано експериментальними прикладами. Проаналізовано залежності 

граничної молярної електропровідності від властивостей електроліту та розчинника. Показано, що у розчинах 

четвертинних амонієвих солей відбуваються процеси асоціації. 

Ключові слова: електропровідність, кондуктометрія, четвертинні амонієві солі, іонні пари, константа асо-

ціації. 

 

Вступ 

Реакційна здатність та каталітична актив-

ність четвертинних амонієвих солей (ЧАС) 

значною мірою залежить від характеру їх вза-

ємодії з розчинником [1]. У середовищах з ни-

зькою електричною проникністю відбува-

ються процеси асоціації іонів, а саме утво-

рення іонних пар та трійників (схеми 1 і 2, від-

повідно) [2, 3]. 

 

(1) 

 

(2) 

Найбільш зручним і достатньо точним 

для дослідження іон-сольвентних та іон-іон-

них взаємодій у розчинах ЧАС є кондуктоме-

тричний метод [4], за яким визначають вели-

чини електропровідності солей. З цих експе-

риментальних даних розраховують величини 

констант дисоціації або асоціації іонів у роз-

чинах, які дають змогу зробити висновок 

щодо стану сполуки у конкретному розчин-

нику. 

Проблема визначення електропровідно-

сті електролітів у неводних середовищах по-

лягає у тому, що ступінь дисоціації та коефі-
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цієнти активності іонів можуть значно відріз-

нятися від одиниці [5]. Константи дисоціації 

для слабких електролітів знаходять за форму-

лою (3) [6]: 

Kc = 
cλ

2

λ
0
(λ

0
–λ)

, (3) 

де Kc – константа дисоціації слабкого елект-

роліту, моль/л; c – молярна концентрація, 

моль/л; λ – молярна електропровідність, 

См·см2/моль; λ0 – молярна електропровід-

ність при граничному розведенні, 

См·см2/моль. Формула (3) є виразом закону 

розведення Оствальда через молярні електро-

провідності, якщо α = λ/λ0. Величина гранич-

ної електропровідності електроліту є сумою 

граничних електропровідностей катіона й 

аніона 𝜆К
0  і 𝜆А

0 , відповідно формулі (4): 

λ
0
 = λК

0
+λА

0
 (4) 

Величини 𝜆К
0  і 𝜆А

0  визначено для обмеже-

ної кількості речовин переважно у водному 

середовищі. Таким чином, знаходження кон-

стант дисоціації ЧАС в органічних середови-

щах, а також у бінарних та більш складних ро-

зчинниках, вимагає застосування іншої мате-

матичної моделі. 
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1. Визначення констант дисоціації 

методом Крауса–Брея 

Краус і Брей у своїй класичній праці [7] 

виклали екстраполяційний метод визначення 

константи дисоціації. Вираз для закону розве-

дення Оствальда (3) автори методу привели 

до вигляду (5), тобто до лінійної залежності 

1/λ від cλ:  

1

𝜆
=

1

𝜆0
+

𝑐𝜆

𝐾𝑐(𝜆0)2
 (5) 

Побудова графіку у цих координатах дає зна-

чення кутового коефіцієнту 1/Kc(λ
0)2, з якого 

визначають величину константи дисоціації Kc 

(рис. 1). 
 

 
Рис. 1. Визначення Kc і λ0 для KNH2 у амоніаку за 

температури 33,5 °C за методом Крауса і Брея [7] 

 

Проте метод Крауса–Брея не відображає 

міжіонної взаємодії і не враховує можливості 

утворення іонних пар і триплетів, тому його 

використання обмежене. Він є достатньо дос-

товірним для сильно розведених розчинів 

слабких електролітів, зокрема, лікарських 

препаратів, у тому числі ЧАС [6]. Цим мето-

дом досліджували поведінку тіамін гідрохло-

риду (вітамін B1) у водно-етанольних (EtOH) 

сумішах [8] та піридиній дихромату у водно-

N,N-диметилформамідних сумішах (DMFA) 

[9] (табл. 1). 

В обох розглянутих випадках спостеріга-

ється послідовне зниження електропровідно-

сті розчинів зі зменшенням діелектричної 

проникності шляхом додавання до водного 

середовища менш полярних розчинників. Та-

ким чином, експериментальні дані узгоджу-

ються із теоретичними уявленнями про асоці-

ацію іонів ЧАС в органічних розчинниках. 

2. Рівняння Фуосса–Крауса 

Пізніше Фуосс і Краус [10] запропону-

вали інший графічний метод визначення Kc, 

що враховує взаємне притягання іонів і його 

вплив на активності іонів та електропровід-

ність [3]. Рівняння Фуосса–Крауса має вигляд 

(6):  

F(Z)

λ
=

1

λ
0

+
λf

±

2
c

Kc(λ
0)

2
F(Z) 

, (6) 

де F(Z) = 1 – B√c𝛼/λ
0
; Z = B√c𝛼/λ

0
; B – стала 

в емпіричному рівнянні Кольрауша λ = λ0 – 

B√c; f± – коефіцієнт активності. 

 

Таблиця 1. Граничні молярні електропровідності λ0 (См·см2/моль), що визначено методом Крауса–Брея для 

тіамін гідрохлориду у H2O/EtOH та піридиній дихромату у H2O/DMFA в інтервалі 283÷313 K 

Тіамін гідрохлорид 

T, K 
w(EtOH), % 

0 5 10 20 40 60 

283 163,61 126,15 109,68 86,05 56,16 46,54 

293 199,82 167,06 143,07 110,52 78,44 64,09 

303 239,00 206,18 180,23 148,64 103,67 82,18 

313 280,44 241,09 214,75 179,26 135,32 103,44 

Піридиній дихромат 

T, K 
w(DMFA), % 

0 20 40 60 80 100 

283 205,55 114,43 82,69 65,50 45,46 69,40 

293 221,58 160,03 111,73 72,09 61,21 80,87 

303 253,42 186,67 136,59 84,73 74,47 80,92 

313 303,49 257,58 175,13 101,99 89,66 99,40 
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Фуосс склав таблицю зі значеннями F(Z) 

для Z = 0÷0,209 з кроком 0,001 [11], яка зна-

чно полегшила розрахунки констант за да-

ними електропровідності. Розв’язок рівняння 

(6) включає ряд послідовних наближень. Спо-

чатку будують графічну залежність 1/λ від cλ 

і таким чином знаходять величину λ0. За зна-

ченням λ0 визначають величину Z, прийма-

ючи, що α = λ/λ0, і за таблицею знаходять зна-

чення F(Z). Значення B знаходять за рівнян-

ням Онзагера [12]. За величиною F(Z) розра-

ховують приблизне значення α, з якого отри-

мують коефіцієнт активності f±. Потім буду-

ють графік у координатах [F(Z)/λ] – 

[λ𝑓±
2c/F(Z)] (рис. 2). За цим графіком знахо-

дять значення λ0 і, якщо воно співпадає з на-

ближеним, розрахунок припиняють. В ін-

шому разі розрахунок повторюють, прийма-

ючи знайдене значення λ0 за вихідне. 

 

 
Рис. 2. Визначення Kc і λ0 для натрію гваяколату в 

розчинах гваяколу за температури 25 °C за методом 

Фуосса і Крауса [5] 

 

Послідовні наближення продовжують до 

тих пір, поки не отримають на графіку пряму 

лінію. Тоді відрізок, що пряма відтинає на осі 

ординат, відповідає величині 1/λ0, а кутовий 

коефіцієнт – значенню 1/Kc(λ
0)2, за яким і ви-

значають термодинамічну константу Kc. Кон-

станту асоціації розраховують як величину, 

зворотну до Kc: Ka = 1/Kc. 

Рівняння Фуосса–Крауса добре описує 

системи, де процеси асоціації переважають 

над дисоціацією, зокрема, розчини електролі-

тів з великими іонами. Тому його часто вико-

ристовують для розрахунків констант асоціа-

ції ЧАС у чистих і змішаних розчинниках 

(табл. 2 і 3). 

 
Таблиця 2. Молярні електропровідності і константи 

асоціації ЧАС у N,N-диметилацетаміді (DMAA) [4] і 

1,3-діоксолані (DO) [2] за температури 25 °C 

ЧАС λ0, См·см2/моль Ka, л/моль 

DMAA 

Et4NBrа) 76,98 47,78 

Pr4NBr 72,03 58,31 

Bu4NBr 69,27 45,63 

Pen4NBr 62,30 51,03 

Hex4NBr 61,69 53,64 

Hep4NBr 61,35 58,15 

Oct4NBr 61,32 51,60 

DO 

Me4NI 12,52 2,08·109 

Et4NBr 11,13 1,75·109 

Et4NI 11,65 0,99·109 

Pr4NBr 9,74 1,70·109 

Bu4NBr 9,04 1,02·109 

Bu4NI 9,57 1,01·109 

Hep4NBr 8,17 0,93·109 
а) Тут і далі в тексті позначення алкільних радикалів: 

Me – метил, Et – етил, Pr – н-пропіл, Bu – н-бутил, Pen – 

н-пентил, Hex – н-гексил, Hep – н-гептил, Oct – 

н-октил. 

 

Оскільки в одному розчиннику величина 

граничної електропровідності змінюється, 

можна зробити висновок про її залежність від 

розміру іонів. Серед бромідів тетраалкіламо-

нію найбільшу граничну електропровідність 

у DMAA має сіль з найменш об’ємним катіо-

ном – Et4NBr. ЧАС, що утворено однаковими 

катіонами, показують у DO більшу λ0 з аніо-

ном I- у порівнянні з Br-. Це свідчить про від-

носно велику рухливість цих іонів, тобто, за 

розміром малі катіони та великі аніони сла-

бше сольватуються. Таким чином, характер 

взаємодії іонів електроліту з розчинником за-

лежить від їхнього розміру і розподілу заряду. 

Дослідження впливу температури на про-

цеси асоціації показує (рис. 3), що зі збіль-

шенням температури електропровідність роз-

чинів відчутно зростає, отже, кількість віль-

них іонів – носіїв електричного заряду – при 

цьому також зростає, а частка асоціатів – зме-

ншується. 
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Таблиця 3. Молярні електропровідності і константи асоціації ЧАС у ізопропанолі та його сумішах з водою [13] 

і н-гексанолі та його сумішах з о-толуїдином [14] за температури 25 °C 

ЧАС Розчинник λ0, См·см2/моль Ka
 а), л/моль 

Bu4NClO4 

вода/ізопропанол (10 %) 71,6 89 

вода/ізопропанол (30 %) 39,0 91 

вода/ізопропанол (50 %) 31,3 95 

вода/ізопропанол (70 %) 30,1 120 

вода/ізопропанол (80 %) 30,9 186 

вода/ізопропанол (90 %) 30,6 525 

вода/ізопропанол (95 %) 30,5 1047 

ізопропанол 27,5 1862 

Bu4NCl 
вода/ізопропанол (90 %) 26,6 148 

ізопропанол 22,0 537 

Bu4NPicб) 

вода/ізопропанол (30 %) 23,8 145 

вода/ізопропанол (40 %) 21,1 145 

вода/ізопропанол (50 %) 20,2 117 

вода/ізопропанол (60 %) 20,2 120 

вода/ізопропанол (70 %) 22,7 100 

вода/ізопропанол (80 %) 22,9 141 

вода/ізопропанол (90 %) 24,6 214 

вода/ізопропанол (95 %) 24,1 372 

ізопропанол 23,6 631 

Bu4NOOCPh 

вода/ізопропанол (10 %) 44,7 81 

вода/ізопропанол (30 %) 25,0 93 

вода/ізопропанол (50 %) 21,0 100 

вода/ізопропанол (70 %) 18,0 107 

вода/ізопропанол (80 %) 20,4 110 

вода/ізопропанол (90 %) 19,8 148 

вода/ізопропанол (95 %) 21,1 229 

ізопропанол 21,0 513 

Bu4NI 
н-гексанол 1,09 7,10·103 

н-гексанол/о-толуїдин (25 %) 1,15 6,59·103 

Pen4NI 
н-гексанол 1,01 7,96·103 

н-гексанол/о-толуїдин (25 %) 1,02 7,09·103 

Hex4NI 
н-гексанол 0,90 8,82·103 

н-гексанол/о-толуїдин (25 %) 1,01 7,49·103 

Hep4NI 
н-гексанол 0,89 9,00·103 

н-гексанол/о-толуїдин (25 %) 0,99 8,08·103 
а) Значення Ka за джерелом [13] розраховані з літературних даних pKc. 
б) Тут і далі в тексті Pic – пікрат (2,4,6-тринітрофенолят). 

 

 
Рис. 3. Молярна електропровідність як функція моляльності для а) Et4NBr; б) Pr4NBr у суміші води з 

2-бутоксіетанолом (40 % мас.) [15]. Позначення: ○ 298,15 K; □ 303,15 K; ● 308,15 K; ■ 313,15 K 
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3. Рівняння Лі–Уітона і його 

модифікації 

Модель, що запропоновано Фуоссом і 

Краусом, вже надає достатньо точне уявлення 

про міжіонні взаємодії у розчинах електролі-

тів, однак вона розглядає розчинник як безс-

труктурний континуум. Це спонукало У. Лі та 

Р. Уітона до розробки власної моделі [16], що 

описується складним поліноміальним рівнян-

ням, яке наведено у редакції Петибриджа і 

Таба до вигляду (7) [17, 18]: 

λ = 𝛾λ
0
 [1 + C1(βκ) + C2(βκ)2 +C3(βκ)3]– 

ρκ

(1 + κR)
[1 + C4(βκ) + C5(βκ)2 + κR/12], 

(7) 

де γ – частка неасоційованих (вільних) іонів; 

C1–C5 – складні функції від κR; R – відстань 

між іонами в іонній парі, Å; κ – величина, що 

зворотна до радіусу іонної атмосфери; β = 

z2e2/DkT; ρ = |z|Fe/(299,79·3πη); D – діелектри-

чна стала; k – стала Больцмана; F – стала Фа-

радея; η – в’язкість, пуаз; e – заряд електрону; 

z – заряд іону. 

Рівняння (7) є справедливим для іонних 

пар симетричних електролітів. З метою 

подальшого полегшення розрахунку 

Петибридж і Таба також розклали функції 

C1–C5 у степеневі ряди (8)–(12) за параметром 

t = κR і ln t з точністю 0,01 % у діапазоні 

0,005 < t < 0,7: 

C1 = – 0,09753 + 0,08185t – 0,04144t2
 

+ 0,01114t3; 

(8) 

C2 = 0,11798 – 0,18737t + 0,09052t2
 – 

0,02393t3
 + 0,08358 ln t; 

(9) 

C3 = – 0,194 54 + 0,39764t – 0,37557t2 

+ 0,25118t3 – 0,07843t4 – 0,10296 ln t; 

(10) 

C4 = – 0,04724 + 0,06445t – 0,07419t2 

+ 0,01784t3 + 0,12428 ln t + 

0,09863t ln t; 

(11) 

C5 = 0,84185 – 0,90051t + 0,07809t2 – 

0,05333t3 + 0,50097 ln t + 

0,45252t ln t. 

(12) 

Біанкі та Фернандез-Примі [19] розроб-

лено і перевірено на валідність наближені за-

лежності на основі рівняння Лі–Уітона. Вони 

отримали узагальнене рівняння (13), яке ви-

конується для несиметричних електролітів та 

змішаних розчинників: 

 λ = λ
0
 – SI

1/2
 + EI ln I + J1I – 

J2I3/2+𝐸3/2I3/2 ln I + J3I2, 
(13) 

де I – іонна сила розчину, моль/л; S, E, J1, J2, 

E3/2, J3 – коефіцієнти рівняння, що відповіда-

ють складеним виразам, що виведені авто-

рами у відповідності з теорією Квінта–Вілла-

рда. 

На рис. 4 наведено залежності електроп-

ровідності водних розчинів NaCl та MgCl2 від 

іонної сили згідно рівняння (13) та його на-

ближеними формами. Криві LW1 репрезенту-

ють повну форму рівняння (13), LW2 – цей же 

вираз з J3 = 0, LW3 – з J2, E
3/2, J3 = 0. 

Виходячи з отриманих графіків, автори 

дослідження зробили висновок, що рівняння 

(13) (крива LW1) цілком задовільно описує 

розведені розчини слабких електролітів. При 

цьому рівняння у формі LW2 може бути за-

стосовано лише для дуже розведених розчи-

нів, а найпростіша форма LW3 є неприйнят-

ною, оскільки навіть якісно не відповідає по-

ведінці електролітів у розчинах будь-якої 

концентрації. 

Спроби спростити повне рівняння Лі–Уі-

тона спричинені його значною складністю та 

великим обсягом розрахунків для його 

розв’язку, що впливає на час, необхідний для 

обчислень, та ймовірність допущення поми-

лок. Сучасне комп’ютерне обладнання та 

програмне забезпечення суттєво спрощують 

задачу пошуку коефіцієнтів у рівнянні Лі–Уі-

тона і подальшого знаходження величин Ka. 

Так, комп’ютерну обробку експерименталь-

них даних концентрації електроліту і його мо-

лярної електропровідності можливо провести 

засобами програми Microsoft Excel та її над-

будови Fitter [20]. Алгоритм розрахунку про-

грамується в макросі, і при його виконанні 

значення граничної молярної електропровід-

ності λ0, міжіонної відстані R і константи асо-

ціації Ka разом з їх довірчим інтервалом зна-

ходяться автоматично, що суттєво скорочує 

час обчислень. 
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Рис. 4. Залежність електропровідності водних розчинів: а) NaCl; б) MgCl2 від іонної сили із застосуванням різних 

наближених рівнянь Лі–Уітона. Тип наближення вказано на графіках 

 

 

Завдяки можливості достатньо простого 

та швидкого розрахунку, задовільній точності 

і застосовності до відносно великого діапа-

зону концентрацій симетричних, несиметрич-

них та змішаних електролітів рівняння Лі–Уі-

тона на сьогоднішній день є найбільш універ-

сальною математичною моделлю іон-іонних 

та іон-дипольних взаємодій у розчинах. Для 

серій перхлоратів та пікратів тетраалкіламо-

нію у чистих і змішаних розчинниках цим ме-

тодом визначено параметри λ0, R і log Ka 

(табл. 4). 

Збільшення частки асоціатів у розчині зі 

зниженням полярності розчинника підтвер-

джено дослідженням [23], в якому діелектри-

чну проникність середовища варіювали шля-

хом зміни співвідношення компонентів змі-

шаного розчинника. Виявилося, що між 

log Ka та величиною, зворотною до значення 

діелектричної сталої εr, існує лінійна залеж-

ність (рис. 5). Зменшення діелектричної ста-

лої, тобто полярності розчинника, приводить 

до збільшення log Ka, відповідно, частки іон-

них асоціатів у системі. Подібні залежності, 

що отримано іншими методами, було розгля-

нуто вище.  

 

Таблиця 4. Гранична молярна провідність λ0, 

міжіонна відстань R і логарифм константи асоціації 

log Ka, що визначено за рівнянням Лі–Уітона 

ЧАС λ0, См·см2/моль R, нм log Ka 

Ацетон [21] 

Me3CetNClO4
а) 185 0,767 2,34 

Pen4NClO4 187 0,792 2,17 

 
185 0,774 2,30 

Метилізобутилкетон [22] 

Me4NClO4 122,8 0,72 3,87 

Et4NClO4 107,4 0,78 3,75 

Pr4NClO4 102,2 0,85 3,52 

Bu4NClO4 96,1 0,89 3,45 

Pen4NClO4 92,0 0,93 3,43 

Hex4NClO4 89,6 0,97 3,38 

Hep4NClO4 90,3 1,00 3,40 

Et3HexNClO4 101,9 0,85 3,50 

Me3CetNClO4 92,0 0,91 3,76 

Me3StrNClO4 90,0 0,93 3,75 

 
102,7 0,78 3,69 

 
91,8 0,91 3,68 

Et4NPic 96,3 0,91 3,05 

Bu4NPic 85,0 1,01 3,03 

Ацетон/н-гексан (1:1) [23] 

Et4NPic 193 1,1 4,20 

Me3CetNPic 123 1,2 4,35 

 
134 1,2 4,38 

а) Тут Cet – цетил (C16H33); Str – стеарил (C18H35). 
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Рис. 5. Залежність log Ka від 100/εr для розчинів 

тетрабутиламоній пікрату у ацетон-н-бутилацетатних 

(×) та ацетон-н-гексанових (□) змішаних розчинниках 

за температури 25 °C 

 

Отже, усі наведені математичні моделі 

достовірно передають якісний характер іон-

них рівноваг у системах. Вибір методу обро-

бки експериментальних даних залежить від 

конкретної системи та потрібного рівня точ-

ності. 

4. Інші моделі і методи 

Розвиток теорії електропровідності роз-

чинів електролітів сьогодні продовжується. 

Як правило, нові системи рівнянь є комбіна-

ціями та інтерпретаціями підходів, що розгля-

нуто в даній роботі, наприклад, модель Бар-

тела [24, 25] або Турка–Блума–Бернарда–Ку-

нца [26]. Оскільки на сьогодні ще не створено 

ідеальної моделі іон-іонної та іон-дипольної 

взаємодії, яка б абсолютно достовірно відтво-

рювала стан компонентів розчину через вели-

чини електропровідності, дослідники зверта-

ються також до інших способів вивчення про-

цесів асоціації електролітів. Так, значення Ka, 

що визначено методом спектрофотометрії, 

співпадають з результатами вимірювань ін-

шими фізичними методами у межах 0,01–0,04 

одиниць [27]. Перспективним напрямом про-

гнозування поведінки іонів є квантово-хімі-

чні методи, які дають змогу розрахувати еле-

ктростатичні та термодинамічні параметри 

усіх можливих станів системи [28, 29]. 

Висновки 

Четвертинні амонієві солі є зручними 

об’єктами дослідження процесів іонної асоці-

ації, оскільки для них є характерним утво-

рення іонних пар і трійників. Рівняння, що ро-

зглянуті у даній роботі, дають приблизно од-

накові значення λ0, але величини констант ди-

соціації узгоджуються між собою лише в ме-

жах одного порядку. Моделі, що обрано для 

побудови того чи іншого математичного апа-

рату для визначення констант дисоціації, є 

умовними і не відповідають справжнім умо-

вам повною мірою, тому не слід очікувати, 

що параметри міжіонної відстані будуть мати 

реальній фізичний зміст. Тому порівняння ре-

зультатів розрахунків за кондуктометрич-

ними даними має сенс тільки в тому випадку, 

коли вони отримані за одним і тим же рівнян-

ням. Якісні ж закономірності однаковою мі-

рою простежуються в рамках існуючих моде-

лей і відповідають сучасним уявленням про 

складний характер рівноваг у розчинах елек-

тролітів.  
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УДК 543.555+544.353.3+543.632.562.4 

Эволюция кондуктометрического подхода к установлению поведения ионов четвертичных 

аммониевых солей в растворах 

К. С. Ютилова, Е. Н. Швед 

Рассмотрен метод кондуктометрии как способ определения констант ионного равновесия в растворах элек-

тролитов. Описаны модели ионной ассоциации и методы математической обработки кондуктометрических дан-

ных – от классических до современных. Адекватность моделей проиллюстрирована экспериментальными при-

мерами. Проанализированы зависимости молярной предельной электропроводности от свойств электролита и 

растворителя. Показано, что в растворах четвертичных аммониевых солей происходят процессы ассоциации. 

Ключевые слова: электропроводность, кондуктометрия, четвертичные аммониевые соли, ионные пары, 

константа ассоциации. 

 

Evolution of conductometry approach to quaternary ammonium salts behavior determination in solutions 

K. S. Yutilova, O. M. Shved 

Vasyl’ Stus Donetsk National University, Vinnytsia, Ukraine 

The conductometric method was examined as a way to determine ion equilibrium constants in electrolyte solutions. 

Problematical character of conductivity determination of salts in non-aqueous media was specified. Ion association mod-

els and conductivity data mathematical processing methods from classic to modern were characterized. Comparative 

analysis of particle state determination presented by using Kraus – Bray, Fuoss – Kraus, Lee – Wheaton equations. The 

adequacy of the models was illustrated by the experimental examples. Correlations between limiting molar conductivity 

and properties of electrolyte and solvent were analyzed. Quaternary ammonium salts tendency to association in organic 

solvents, in particular to ion pairs and triplets formation, was shown. Electrolyte solution conductivity theory development 

was concerned as promising scientific direction for creating a versatile and reliable ion interaction model in solution. 

Keywords: conductivity, conductometry, quaternary ammonium salts, ion pairs, association constant. 
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