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ПЕРЕДМОВА  
 

Навчально-методичний посібник призначений для студентів спеціальності 
014 середня освіта (Біологія та здоров’я людини) природно-технологічного 
факультету. 

Метою викладання навчальної дисципліни «Хімія загальна, неорганічна та 
фізколоїдна» є поглиблене засвоєння фундаментальних знань у галузі хімії, які є 
підґрунтям для подальшого вивчення біологічних, хімічних та екологічних 
дисциплін, а також знайдуть своє застосування в практичній роботі фахівця-
біолога. 

Компетентності, якими повинні оволодіти здобувачі вищої освіти: 
Інтегральна компетентність: підвищення загальної освіченості 

майбутніх вчителів біології, заохочення до вивчення обраного напрямку; 
формування засобами навчального предмета ключових компетентностей, 
необхідних для соціалізації, творчої самореалізації особистості, розуміння 
природничо-наукової картини світу; утвердження гуманістичного світогляду 
особистості, орієнтованої на вищі національні та загальнолюдські  ідеали й 
цінності. 

Загальні компетентності: уміння здійснювати пошук, опрацьовувати та 
систематизувати наукову інформацію, оцінювати її достовірність, 
використовуючи інформацію з різних джерел; здатність до абстрактного 
мислення, аналізу та синтезу; здатність оцінювати за забезпечувати якість 
виконуваних робіт, генерувати нові креативні ідеї. 

Спеціальні (фахові, предметні) компетентності: здатність володіти 
системою знань про фундаментальні закони та факти хімії; здатність розуміти 
роль хімії як науки, що забезпечує вирішення глобальних проблем людства, 
таких як енергетична, сировинна, продовольча та проблеми створення нових 
матеріалів; уміння самостійно й умотивовано організувати власну пізнавальну 
діяльність, виконувати лабораторні експерименти, проводити розрахунки за 
хімічними формулами і рівняннями; орієнтуватися і приймати рішення у 
проблемних  наукових та практичних ситуаціях; здатність проявляти 
інтелектуальні й творчі здібності у процесі вивчення предмету; розуміння 
впливу хімії на технічний прогрес людства; вміння пояснювати хімічні процеси, 
що відбуваються в оточуючому навколишньому середовищі; вироблення 
навиків екологічно правильної поведінки в довкіллі; розуміння небезпеки 
хімічних забруднень та їх впливу на рослин, тварин, організм людини, та 
природу в цілому; здатність безпечно поводитися з легкозаймистими, 
токсичними та вибуховими речовинами; здатність використовувати набуті 
знання та вміння у практичній роботі з учнями, повсякденному житті та побуті 
для визначення перспектив перебігу хімічних перетворень у різних умовах та 
розуміння їх наслідків для екосистем. 

Формування окреслених компетентностей сприятиме ефективному 
формуванню особистостей майбутніх фахівців та їх функціонуванню у 
навчальному та професійному середовищах, мобільності та 
конкурентоспроможності на ринку праці. 

Запропоновані лабораторні роботи дають можливість студентам оволодіти 
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деякими методиками експериментальних досліджень в хімії, закріпити 
теоретичні знання із загальної неорганічної та фізколоїдної хімії на практиці. 
Проведення практикуму сприяє глибшому розумінню явищ живої і неживої 
природи, теоретичному осмисленню широкого спектру хімічних явищ, має 
велике значення для майбутніх вчителів біології. 

Посібник включає 15 лабораторних робіт, кожна з яких має таку 
структуру :  

 запитання, які студенту необхідно опрацювати до заняття; 
 допоміжний теоретичний матеріал (короткий конспект лекції); 
 хід роботи із переліком дослідів, реактивами і обладнанням, та опис 

методики виконання досліду; 
 контрольні запитання та завдання для самостійної роботи. 
В кінці навчально-методичного посібника містяться приклади 

розв'язуванння задач з основних тем курсу та список рекомендованої та 
додаткової літератури. 
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Навчально-тематичний план дисципліни  
«Хімія загальна, неорганічна та фізколоїдна» 

Лекційний курс. Назва теми і анотований зміст 
№ Назва теми К-ть 

годин 
 І змістовний модуль  
1. Атомно-молекулярне вчення. Основні поняття та закони 

хімії. Хімічна символіка та номенклатура 
4 

 1.1 Атомно-молекулярне вчення – фундамент сучасної хімії 
1.2 Поняття про хімічний елемент 
1.3 Основні закони хімії 
1.4 Визначення молекулярних мас речовин 
1.5 Встановлення формул хімічних сполук. Рівняння хімічних 
реакцій та стехіометричні розрахунки 

 

2. Періодичний закон Д. І. Менделєєва 1 
 2.1. Історія відкриття періодичного закону Д.І.Менделєєва 

2.2 Періодична система елементів 
 

3. Розвиток періодичного закону Д. І. Менделєєва і будова 
атома 

2 

  3.1.Ранні уявлення про складність структури атома 
 3.2. Квантова механіка і корпускулярно-хвильовий дуалізм 

випромінювання 
 3.3. Багатоелектронні атоми. Електронні формули 
 3.4. Деякі властивості та енергетичні характеристики атомів 
 3.5. Магнітні властивості атомів 
 3.6. Вплив електронної будови атомів на властивості елементів 
 3.7. Значення періодичного закону та періодичної системи 

елементів Д.І. Мендєлєєва 
 3.7. Радіоактивність. Атомне ядро 

 

4. Особливості хімічного зв’язку. 
Ковалентний хімічний зв’язок то його характеристика 

2 

  4.1. Утворення та типи хімічного зв'язку 
 4.2. Ковалентний зв’язок. Метод валентних зв’язків 
 4.3. Неполярний і полярний ковалентний зв’язок 
 4.4. Механізм утворення ковалентного зв’язку 
 4.5. Напрямленість ковалентного зв’язку 

 

 ІІ змістовний модуль  
1. Енергетика і направленість хімічних процесів  1 
 1.1 Внутрішня енергія та ентальпія. Закон Гесса і термохімічні 

розрахунки 
1.2 Ентропія, енергія Гіббса та напрямленість процесів 

 

2. Хімічна кінетика і хімічна рівновага 1 
 2.2 Швидкість хімічної реакції  

2.3 Залежність швидкості реакції від концентрації реагуючих 
речовин 
2.4 Вплив температури на швидкість реакції 

 



6 

2.5 Ланцюгові реакції 
2.6 Каталіз 
2.7 Хімічна рівновага 

3. Класифікація та номенклатура неорганічних сполук 2 

 3.1 Класифікація неорганічних сполук 
3.2 Оксиди 
3.3 Основи 
3.4 Кислоти 
3.5 Амфотерні гідроксиди 
3.6 Солі 
3.7 Солеподібні бінарні сполуки 
3.8 Галоген- і ті ангідриди4; металіди (інтерметаліди) 

 

4. Вода. Розчини  2 
  4.1. Вода 

 4.2. Розчини. Характеристика розчинів та способи вираження 
їхнього складу 

 4.3. Властивості розбавлених розчинів неелектролітів 

 

5. Розчини електролітів 2 
  5.1. Теорія електролітичної дисоціації. Ступінь електролітичної 

дисоціації 
 5.2. Рівновага в розчинах слабких електролітів 
 5.3. Добуток розчинності 
 5.4. Дисоціація води. Водневий показник 
 5.5. Буферні розчини 
 5.6. Гідроліз солей 

 

6. Окисно-відновні реакції.  1 
  6.1. Окисно-відновні процеси. Механізми прийому та віддавання 

електронів 
 6.2 Правила складання рівнянь окисно-відновних реакцій 
 6.3 Вплив середовища та концентрації окисника та відновника 

на перебіг окисно-відновних реакцій 
 6.4 Класифікація окисно-відновних реакцій 

 

 ІІІ змістовний модуль  
1. Гідроген. Хімічні властивості сполук та їх застосування. 1 
 1.1. Загальна характеристика 

1.2.Найважливіші способи одержання 
1.3. Хімічні властивості гідрогену та його сполук 
1.4. Використання водню 

 

2. Оксиген. Хімічні властивості та застосування. 1 
  2.1. Загальна характеристика оксигену 

 2.2. Способи одержання кисню 
 2.3. Хімічні властивості оксигену 
 2.4. Використання кисню 
 2.5.Пероксид водню. Його одержання та властивості 
 2.6 Озон 

 

3. Карбон. Мінеральні сполуки та хімічні властивості.  2 
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 3.1. розповсюдження карбону в природі 
3.2. алотропні модифікації вуглецю 
3.3. будова атома та хімічні властивості карбону 

 

4. Сульфур та її сполуки. 2 
 4.1. сірка у природі. Алотропна модифікація 

4.2.будова атома сульфуру та її хімічні властивості 
4.3. сірководень 
4.4. кисневі сполуки сульфуру 

 

5. Нітроген та його сполуки 1 
 5.1. нітроген у природі. Фізичні властивості азоту. Одержання 

азоту 
5.2. хімічні властивості нітрогену. Сполуки азоту з воднем 
5.3. кисневі сполуки нітрогену 
5.4. нітратна кислота та її солі 
5.5. значення нітрогену у природі та сільському господарсті, 
колообіг нітрогену 

 

6. Фосфор. Хімічні властивості сполук фосфору 1 
 6.1. Фосфор у природі. властивості і добування фосфору 

6.2. Хімічні властивості фосфору та його сполук 
6.3. Сполуки фосфору з оксигеном. Фосфорні кислоти та їх солі 
6.4. Використання фосфору та його сполук, їх значення в природі 
та для сільського господарства 

 

 IV змістовний модуль   
1. Загальна характеристика колоїдних систем і методи їх добування 2 
 1.1 Історія дослідження колоїдних розчинів. Предмет, завдання 

та розділи колоїдної хімії 
1.2 Дисперсні системи. Гомогенні та гетерогенні системи. 
Класифікація розчинів за розмірами частинок 
1.4 Колоїдні розчини (золі). Основні характеристики і 
властивості. Ліофобні та ліофільні колоїди 
1.5 Методи отримання колоїднодисперсних систем 
1.6 Будова колоїдної частинки – міцели 
1.7 Електричні та оптичні властивості колоїдних систем 

 

2. Розчини високомолекулярних сполук. Гелі. 2 
 2.1 Будова макромолекул, класифікація і структура ВМС 

2.2 Загальна характеристика ліофільних колоїдів 
2.3 Вільна і зв’язана вода в колоїдах 
2.4 Набухання і розчинення ВМС. Стадії набухання значення 
обмеженого і необмееного набухання 
2.5 Гелі (драглі), їх утворення, будова, властивості, класифікація 

 

3. Мікрогетерогенні ситеми 2 
 3.1 Загальна характеристика мікрогетерогенних систем. 

Суспензії 
3.2 Емульсії, їх класифікація та практичне значення.  
3.3 Методи отримання та руйнування емульсій. Емульгування. 
3.4 Теорія піноутворення. Час життя та стійкість пін.  
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3.5 Аерозолі. Загальна характеристика та класифікація. Методи 
отримання і руйнування. Значення в природі та житті людини. 

Всього 30 
 

Тематика лабораторних занять 
№ НАЗВА ТЕМИ К-сть 

годин 
 І змістовний модуль  

1. Правила роботи в хімічній лабораторії. Техніка виконання 
лабораторних робіт. Лабораторний посуд та прилади. 

1 

2. Терези та техніка зважування. Реактиви, очистка речовин. 1 
3. Атомно-молекулярне вчення. Хімічна символіка та 

номенклатура. 
1 

 1. Основні положення АМВ. 
2. Хімічний елемент. Знаки хімічних елементів. 
3. Прості і складні речовини. Алотропія. 
4. Атом. Молекула. Межі застосування. Характеристика. 
5. Хімічні формули, їх види. Хімічні рівняння. Їх види 

 

4. Основні поняття та закони хімії.  1 

 1. Закон сталості складу речовин. 
2. Закон збереженя маси та енергії речовин. Рівняння енштейна. 
3. Закон еквівалентів. 
4. Закон кратних та обєємних відношень. 
5. Закон Авогадро. 
6. Відносна атомна та молекулярна маса хімічного елемента. 
Молярна маса. Молярний об’єм 

 

5. Періодичний закон Д. І. Менделєєва 1 
 1.  Історія відкриття періодичного закону Д.І.Менделєєва 

2. Періодична система елементів 
 

6. Розвиток періодичного закону Д. І. Менделєєва і будова 
атома 

1 

 1. Ранні уявлення про складність структури атома 
2. Квантова механіка і корпускулярно-хвильовий дуалізм 
випромінювання 
3. Багатоелектронні атоми. Електронні формули 
4. Деякі властивості та енергетичні характеристики атомів 
5. Магнітні властивості атомів 
6. Вплив електронної будови атомів на властивості елементів 
7. Значення періодичного закону та періодичної системи 
елементів Д.І. Мендєлєєва 
8. Радіоактивність. Атомне ядро 

 

7. Особливості хімічного зв’язку. 
Ковалентний хімічний зв’язок то його характеристика 

1 

 1. Утворення та типи хімічного зв'язку 
2.  Ковалентний зв’язок. Метод валентних зв’язків 
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3. Неполярний і полярний ковалентний зв’язок 
4. Механізм утворення ковалентного зв’язку 
5. Напрямленість ковалентного зв’язку 

8. Будова молекули 1 
 1. Гібридизація атомних електронних орбіталей 

2. Метод молекулярних орбіталей 
3. Йонний зв’язок 
4. Поняття про ступінь окиснення 
5. Водневий зв’язок 
6. Металічний зв’язок 
7. Сили міжмолекулярної взаємодії 
8. Агрегатний стан речовини 

 

 ІІ змістовний модуль  
1. Хімічна кінетика. 1 
 1. Поняття про швидкість хімічних реакцій. Середня швидкість 

реакцій. Закон діючих мас. Константа швидкості реакції. 
2. Поняття про активні частинки та енергію активації. 
3. Залежність швидкості реакції від природи реагуючих речовин 
і умов її протікання: концентрації, температури, наявності 
каталізатора. Правило Вант–Гоффа. 
4. Поняття про каталіз. Механізм каталізу. Класифікація 
каталізаторів: специфічні та універсальні; гомогенні та 
гетерогенні. Значення біологічних каталізаторів – ферментів. 

 

2. Термохімія. 1 
 1. Хімічна енергія. Закон збереження енергії (рівняння 

Ейнштейна). Перехід від однієї форми енергії в іншу. 
2. Суть поняття тепловий ефект реакції, одиниці вимірювання. 
Закон Гесса. 
3. Екзотермічні та ендотермічні реакції. Термохімічні 
рівняння. 

 

3. Хімічна рівновага. 1 

 1. Зворотні і незворотні процеси. Поняття про прямі і зворотні 
реакції. Умови незворотного протікання реакцій. 
2. Хімічна рівновага. Умови, від яких залежить хімічна 
рівновага.  
3. Рівноважні концентрації. Константа рівноваги. 
4. Принцип ле Шательє. Зміщення хімічної рівноваги. 

 

4. Класифікація та номенклатура неорганічних сполук 2 
 1. Класифікація неорганічних сполук 

2. Оксиди 
3. Основи 
4. Кислоти 
5. Амфотерні гідроксиди 
6. Солі; солеподібні бінарні сполуки 
8. Галоген- і тіангідриди 
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9. Металіди (інтерметаліди) 
5. Молекулярні розчини. 1 
 1. Розчини. Значення, класифікація. 

2. Розчинність. Насичені, ненасичені та перенасичені розчини. 
3. Стадійність та теплові ефекти під час розчинення. 
4. Залежність розчинності від різних факторів (природи 
реагуючих речовин, температури, тиску). 
5. Концентрація розчиненої речовини (масова, об’ємна, 
молярна, нормальна). 

 

6. Розчини електролітів 1 

 1. Основні положення теорії електролітичної дисоціаці ї 
Ареніуса. 
2. Механізм процесу електролітичної дисоціації. Гідратація 
іонів. Іонні рівняння.  
3. Ступінь електролітичної дисоціації. Сильні і слабкі 
електроліти. 
4. Властивості основ, кислот і солей з точки зору 
електролітичної дисоціації. 
5. Водневий показник рН. 
6. Буферні системи. Буферна ємність. 
7. Гідроліз солей. Три типи реакцій гідролізу. 

 

7. Вода. Твердість води 2 
 1. Фізичні та хімічні властивості води. 

2. Вода, як слабкий електроліт. Асоціація води. 
3. Механізм процесу і способи опріснення морської води. 
4. Тимчасова, постійна і загальна твердість води. 
Значення води для біологічних систем. 

 

8. Окислювально-відновні реакції 1 
 1. Ступінь окислення та валентність хімічного елемента. 

2. Класифікація реакцій за зміною ступеня окислення хімічних 
елементів. 
3. Механізм процесів окислення та відновлення. Окисники та 
відновники. 
Вплив середовища на окислювально-відновні реакції. 

 

 ІІІ змістовний модуль  
1. Гідроген. Хімічні властивості сполук та їх застосування. 1 
 1. загальна характеристика 

2.найважливіші способи одержання 
3. хімічні властивості гідрогену та його сполук 
4. використання водню 

 

2. Оксиген. Хімічні властивості та застосування. 1 
 1. Загальна характеристика оксигену 

2. Способи одержання кисню 
3. Хімічні властивості оксигену 
4. Використання кисню 
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5. Пероксид водню. Його одержання та властивості 
6. Озон. Властивості, поширення в природі. застосування 

3. Карбон. Мінеральні сполуки та хімічні властивості.  1 
 1. Розповсюдження карбону в природі 

2. Алотропні модифікації вуглецю 
3. Будова атома та хімічні властивості карбону 

 

4. Сульфур та її сполуки. 2 
 1. Сірка у природі. Алотропна модифікація 

2. Будова атома сульфуру та її хімічні властивості 
3. Сірководень 
4. Кисневі сполуки сульфуру 

 

5. Нітроген та його сполуки 1 
 1. Нітроген у природі. Фізичні властивості азоту. Одержання 

азоту 
2. Хімічні властивості нітрогену. Сполуки азоту з воднем 
3. Кисневі сполуки нітрогену 
4. Нітратна кислота та її солі 
5. Значення нітрогену у природі та сільському господарсті, 
колообіг нітрогену 

 

6. Фосфор. Хімічні властивості сполук фосфору 1 
 1. Фосфор у природі. властивості і добування фосфору 

2. Хімічні властивості фосфору та його сполук 
3. Сполуки фосфору з оксигеном. Фосфорні кислоти та їх солі 
4. Використання фосфору та його сполук, їх значення в природі 
та для сільського господарства 

 

 ІVзмістовний модуль  
1. Загальна характеристика колоїдних систем і методи їх 

добування 
1 

 1. Історія дослідження колоїдних розчинів. Предмет, завдання і 
розділи колоїдної хімії. 
2. Дисперсні системи. Агрегатний стан дисперсної фази і 
дисперсійного середовища, їх комбінації в дисперсній системі. 
Гомогенні і гетерогенні системи. 
3. Класифікація розчинів за розмірами частинок. 
4. Колоїдні розчини (золі). Основні характеристики і 
властивості. Ліофобні та ліофільні колоїди. 
5. Методи отримання колоїднодисперсних систем. 

 

2. Електричні властивості ліофобних колоїдних систем. 
Оптичні властивості. 

1 

 1. Здатність колоїдних розчинів розсіювати світло. Ефект 
Фарадея-Тіндаля. 
2. Міцелярна теорія будови колоїдної частинки А.В.  
3. Дурманського і Н.П. Піскова. Потенціаловизначаючі іони. 
4. Фактори стійкості колоїдних систем. Кінетична 
(седиментаційна) та агрегативна стійкість 
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 5. Механізм дії та значення ПАВ (поверхнево-активних 
речовин) 

 

3. Розчини високомолекулярних сполук. Гелі  1 
 1. Будова макромолекул, класифікація і структура ВМС. 

2. Загальна характеристика ліофільних колоїдів. 
3. В’язкість розчинів ВМС. Вільна і зв’язана вода в колоїдах. 
4. Набухання і розчинення ВМС. Стадії набухання. Значення 
обмеженого і необмеженого набухання. 
5. Гелі (драглі). Їх утворення, будова, властивості, класифікація. 

 

4. Мікрогетерогенні системи: емульсії, суспензії, дими, піни 1 
 1. Загальна характеристика мікрогетерогенних систем. 

2. Суспензії. 
3. Емульсії. Класифікація. Практичне значення. 
4. Методи отримання і руйнування емульсій. Емульгування. 
Рідкі і тверді емульгатори. 
5. Теорія піноутворення. Час життя пін. Стійкість пін. 
6. Миючі засоби. Теорія миючою дії. 
7. Аерозолі. Загальна характеристика і класифікація. Методи 
отримання і руйнування. Значення в природі і житті людини. 

 

5. Зміна стану колоїдних систем. Коагуляція. Тиксотропія. 
Пептизація. Висолювання. 

1 

 1. Пептизація гідрофобних золей. 
2. Теорія коагуляції. Коагуляція гідрофобних золей 
електролітами. 
3. Механізм коагуляції розчинів ВМС. Поріг коагуляції. 
4. Явище тиксотропії. 

 

 Всього  30 
 

План самостійної роботи студентів 

н/п. Теми для самостійного вивчення Кількість годин 

І. Змістовний модуль. 22 

1. Матерія та її рух. Речовини та їх зміни 2 

2. 
Історія виникнення атомно-молекулярного 
вчення 

2 

3.  Парціальний тиск газів 2 

4.  
Правила роботи в хімічній лабораторії. Техніка 
виконання лабораторних робіт. Лабораторний 
посуд та прилади 

2 

5. 
Терези та техніка зважування. Реактиви, очистка 
речовин 

2 

6.  
Значення періодичної системи хімічних 
елементів Д.Мендєлєєва. Історія відкриття 

2 

7. Природна і штучна радіоактивність. 2 
8. Механізм впливу вільних радикалів на організм 2 
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людини. 

9. 
Ядерна модель атома. Атомні спектри. Квантова 
теорія світла. 

2 

10. Міжмолекулярна взаємодія. 2 

11. 
Кристалічний стан речовини. Внутрішня будова 
кристалів. Реальні кристали 

1 

12. Аморфний стан речовини 1 
ІІ. Змістовний модуль. 20 

1.  
Поняття про активні частинки та енергію 
активації 

3 

2. 
Класифікація каталізаторів. Значення 
біологічних каталізаторів – ферментів. 
Ланцюгові реакції 

2 

3. 
Властивості основ, кислот і солей з точки зору 
електролітичної дисоціації. 

2 

4. 
Тимчасова і постійна і загальна твердість води. 
Способи усунення твердості 

2 

5. Значення води для біологічних систем. 2 

6. 
Вплив рН середовища на окисно-відновні 
реакції. 

3 

7. 
Тиск пари розчинів. Замерзання та кипіння 
розчинів 

4 

8. Ряд напруг металів. Електроліз.  2 
ІІІ. Змістовний модуль. 20 
1. Паливо та його види. Газоподібне паливо 4 
2. Лужні метали в природі 4 
3. Мідь. Срібло. Золото. 4 
4. Кремній. Скло, кераміка, цемент 4 

5. 
Добування металів з руд. Сплави. Корозія 
металів 

2 

6. Стронцій. Ртуть. Властивості та застосування. 2 
IV. Змістовний модуль. 30 
1. Колоїдно-дисперсні системи в природі і техніці. 4 
2. Дифузія, осмос, осмотичний тиск. 4 
3. Миючі засоби. Теорія миючої дії. 4 

4. 
Методи отриманні і руйнування емульсій. 
Емульгування. Рідкі і тверді емульгатори. 

5 

5.  
Проблема захисту атмосфери від забруднення 
аерозолями. 

5 

6. Колоїди ґрунтів.  4 

7. 
Сорбція та сорбційні процеси. Молекулярна 
адсорбція. Хроматографія 

4 

Всього 92 
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ПРАВИЛА РОБОТИ В ХІМІЧНІЙ ЛАБОРАТОРІЇ 
 
Хімічні дослідження потребують застосування певних, правильно 

розроблених загальних прийомів роботи. Неправильне виконання роботи може 
призвести до помилкових висновків і шкідливо вплинути на здоров’я 
працюючого і людей, які його оточують. Нижче викладено загальні правила 
техніки безпеки, а також подання першої допомоги потерпілому при нещасних 
випадках. 

ЗАГАЛЬНІ ПОЛОЖЕННЯ 
1. Студент в лабораторії повинен працювати в халаті (бажано білому) та мати 

в особистому користуванні рушник і мило. 
2. За студентом закріплюється постійне робоче місце на весь семестр і він 

повинен підтримувати його в належному порядку відповідно до санітарно-
технічних умов. На робочому місці не повинно бути сторонніх предметів 
(портфелів, книжок, паперів тощо), непотрібних для роботи. Розлиті рідини 
студент негайно прибирає. Штатив з пробірками, посуд або прилади, потрібні 
для роботи, повинні бути розташовані в найбільш зручному порядку для 
використання їх. 

3. Виконувати роботу треба так, щоб не заважати працювати сусідові. 
4. Забороняється викидати в раковину бите скло, папірці, металічний калій, 

натрій і кальцій (ці метали зберігають у посудині, наповненій гасом!), виливати 
отруйні та легкозаймисті рідини. Зливши відпрацьовані розчини, раковину 
промивають великою кількістю води, щоб розчини не залишались у 
водовідливних трубах. 

5. Посуд з реактивами для індивідуального і загального користування 
потрібно зберігати в такому порядку, в якому лаборант виставив його для 
роботи. Неприпустимо залишати реактиви відкритими, міняти пробки на 
склянках з реактивами, відсипані або відлиті з надлишком реактиви досипати 
або доливати назад у посудину з реактивами. Якщо реактиву взято більше, ніж 
потрібно, і то надлишок відсипають у раковину або в спеціальну посудину.  

6. Досліди з легкозаймистими рідинами (ефіром, ацетоном, спиртом тощо) 
проводять на відстані від полум’я й розжарених предметів. Рідину, що 
зайнялася, негайно накривають азбестом або засипають піском (заливати водою 
не можна). В разі загрозливого поширення пожежі викликають пожежну 
команду. 

7. Перед нагріванням рідин у скляній або фарфоровій посудині на полум’ї 
слід переконатись, що зовнішня поверхня посудини суха. Нагрівати речовину у 
мірному посуді забороняється. 

8. Не можна залишати нагрівні прилади без догляду, заглядати в отвір 
посудини, в якій відбувається реакція, або кипить рідина. Не можна брати 
реактиви руками або куштувати їх на смак. Особливо обережно треба 
поводитись з отруйними та шкідливими речовинами. Працювати з ними 
дозволяється лише під витяжною шафою з додержанням відповідних правил 
безпеки. 

9. Виконуючи дослід, необхідно дотримуватися повної послідовності 
виконання операцій. При цьому в лабораторному журналі записують всі зміни, 
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які відбулися з реагуючими речовинами, рівняння відповідних реакцій, 
висновки із спостережень тощо. 

10. Забороняється без дозволу керівника групи виконувати будь-які досліди, 
не заплановані в посібнику. 

11. Після закінчення роботи слід ретельно прибрати робоче місце, перевірити 
чи правильно перекрито крани водопроводу й газопроводу і чи вимкнуто 
електричні прилади. 

12. Студент зобов’язаний вести журнал, в якому записує дату проведення 
лабораторної роботи, тему, зміст і розв’язання вправ і задач до даної теми, зміст 
кожного досліду, рівняння хімічних реакцій, всі спостереження, висновки із 
спостережень, зарисовує прилад (за вимогою викладача). 

ПЕРША ДОПОМОГА ПРИ НЕЩАСНИХ ВИПАДКАХ 
1. При порізах склом слід видалити уламки скла з рани, змазати уражене 

місце 3%-ним спиртовим розчином йоду і перев’язати бинтом, щоб припинити 
кровотечу. 

2. При опіках полум’ям пальника або гарячими предметами потрібно негайно 
покласти на обпечене місце вату або марлю, добре змочену 2%-ним розчином 
калій перманганату або 3%-ним розчином таніну. Не слід змочувати обпечене 
місце водою. 

3. Якщо на шкіру потрапила кислота, необхідно старанно промити уражене 
місце великою кількістю води, а потім – 3%-ним розчином натрій 
гідрокарбонату; якщо ж на шкіру потрапив луг, необхідно також спочатку 
промити уражене місце великою кількістю води, а потім – 2%-ним розчином 
оцтової кислоти. 

4. Якщо кислота або луг потрапили в очі, слід промити їх великою кількістю 
води, а потім відповідно 3%-ним розчином натрій гідрокарбонату або розчином 
борної кислоти. 

5. При опіках шкіри роз’їдаючими органічними речовинами їх змивають 
етиловим спиртом. 

6. В разі отруєння хлором або парами брому потрібно вдихати пари 
етилового спирту, змочивши ним клаптик марлі або вати, а потім вийти на свіже 
повітря. 

7. У всіх випадках отруєнь, опіків і поранень після подання першої допомоги 
потерпілого негайно відправляють до лікарні або викликають швидку допомогу. 
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Лабораторна робота № 1 
Тема: ХІМІЧНА КІНЕТИКА 

 
  Запитання, які необхідно опрацювати до заняття: 

1. Поняття про швидкість хімічних реакцій. Середня швидкість реакцій. 
Закон діючих мас. Константа швидкості реакції. 

2. Поняття про активні частинки та енергію активації. 
3. Залежність швидкості реакції від природи реагуючих речовин і умов її 

протікання: концентрації, тиску, температури, наявності каталізатора чи 
інгібітора та ін. Правило Вант–Гоффа. 

4. Поняття про каталіз. Механізм каталізу. Класифікація каталізаторів: 
специфічні та універсальні; гомогенні та гетерогенні. Значення біологічних 
каталізаторів – ферментів. 

 
  Допоміжний теоретичний матеріал: 

Хімічна кінетика – це вчення про швидкість хімічних реакцій і 
закономірності їхнього перебігу. Швидкість хімічних реакцій залежить від 
природи реагуючих речовин і агрегатного стану, в якому вони перебувають. 
Реакції між йонами відбуваються значно швидше, ніж реакції між молекулами. 
Помітно впливає на швидкість реакції також природа розчинника. 

Швидкість хімічних реакцій залежить від умов, в яких перебуває система, 
що реагує: від тиску, концентрації реагуючих речовин, температури. Істотно 
впливають на швидкість реакцій каталізатори. 

Залежно від характеру перебігу реакцій слід розрізняти гомогенні і 
гетерогенні процеси. При гомогенних процесах всі речовини, що беруть участь у 
реакції, утворюють одну фазу. Реакція відбувається в усьому об’ємі. При 
гетерогенних процесах реакція відбувається лише на межі поділу фаз, тобто на 
поверхні твердої або рідкої фази. Тому швидкість гетерогенної реакції тим 
більша, чим більша поверхня речовини, що реагує. 

Швидкість хімічної реакції визначають за кількістю утворених продуктів 
реакції або за кількістю вихідних речовин, які прореагували протягом одиниці 
часу в одиниці об’єму, тобто швидкість реакції характеризується зміною 
концентрації вихідних речовин або продуктів реакції за одиницю часу. Якщо в 
рівнянні враховується зміна концентрації вихідної речовини, яка в ході реакції 
зменшувалася, то в правій частині рівняння стоїть знак мінус, а коли 
враховується зміна концентрацій речовин, які утворюються, то в правій його 
частині ставлять знак плюс, оскільки концентрації речовин збільшуються. Це 
можна описати формулою: 
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Де  – швидкість хімічної реакції, 
C – зміна концентрації, 

 t – зміна часу. 
 

Швидкість зміни концентрації вихідних речовин і концентрації кінцевих 
продуктів реакції – взаємопов’язані величини. Якщо, наприклад відбувається 
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реакція 
2NO + О2 = 2NO2 

і прореагує 1 моль кисню, то обов’язково прореагують 2 моль азот (II) 
оксиду і утворяться 2 моль азот (IV) оксиду. 

Хімічна взаємодія між молекулами відбувається лише під час зіткнення 
молекул. Але не кожне зіткнення призводить до взаємодії. Щоб реакція 
відбулася, молекули повинні мати певний запас енергії. При певній температурі 
в певній хімічній системі число молекул, які мають запас енергії, достатній для 
взаємодії, є певною величиною. Число молекул, що прореагує у заданий 
проміжок часу, пропорційне числу зіткнень їх за той самий час. Число зіткнень 
молекул пропорційне їхній концентрації. Якщо одночасно зустрічаються дві 
молекули, то число зіткнень при заданій температурі пропорційне квадрату 
концентрацій. Імовірність одночасного зіткнення трьох молекул пропорційна 
кубу концентрацій. 

Звідси випливає закон діючих мас, за яким швидкість хімічної реакції, 
яка відбувається при сталій температурі, прямо пропорційна добуткові 
концентрацій реагуючих речовин: 

v = kc1c2 
де c1,c2 — концентрації реагуючих речовин, моль/л. 
Коефіцієнт пропорційності k, який залежить від природи реагуючих 

речовин і від температури, називається константою швидкості хімічної реакції. 
Константа швидкості чисельно дорівнює швидкості реакції при умові, що 

добуток концентрацій реагуючих речовин дорівнює одиниці: 
 v = k, якщо С1 х С2 = 1моль/л 
Знаючи величини констант швидкостей, можна порівнювати між собою 

різні реакції і робити висновок про вплив природи реагентів, температури та 
інших факторів на швидкість реакції. 

Слід зауважити, що одночасне зіткнення трьох молекул відбувається дуже 
рідко, а одночасного зіткнення більшого числа молекул практично не буває. 

Рівняння хімічних реакцій відображують початковий та кінцевий стани 
реакцій. Проміжні стадії у рівняннях не відображують. Так, наприклад, для 
реакції 

N2 + 3H2 = 2NH3 
не можна записати рівняння швидкості хімічної реакції  

v = kcN2 c3H2, 
бо ця реакція є складною і має проміжні стадії, які ускладнюють 

розрахунок сумарної швидкості. 
Із підвищенням температури збільшується частка активних молекул і тому 

прискорюється швидкість реакцій. Збільшується також і число зіткнень між 
молекулами, але це мало впливає на швидкість реакції. 

За правилом Вант-Гоффа при підвищенні температури на кожні 10 °С 
швидкість хімічної реакції зростає в 2-4 рази. Це правило справедливе для 
інтервалу температур від 0 до 100 градусів по Цельсію. 

Правило Вант-Гоффа можна виразити співвідношенням: 
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де    
21 ; tt   – швидкості реакцій при зазначених температурах, 

 (гамма) –  температурний коефіцієнт швидкості реакції, який показує, у 

скільки разів зростає швидкість даної реакції при підвищенні температури 
системи на кожні 10 C . 

Швидкість хімічної реакції можна істотно збільшити за допомогою 
каталізаторів – речовин, що беруть участь у реакції, але зберігають свій 
хімічний склад і не змінюються після закінчення реакції. Процес, який 
відбувається під впливом каталізаторів, називається каталізом. Розрізняють 
гомогенний і гетерогенний каталізи. При гомогенному каталізі реагуючі 
речовини і каталізатор утворюють одну однорідну систему. При гетерогенному 
– реагуючі речовини і каталізатор перебувають у різних фазах (наприклад, 
реагуючі речовини SO2 і O2 – гази, каталізатор платина – тверда речовина). 

Для каталізаторів характерна певна специфічність їхньої дії. Вони 
прискорюють лише якусь одну або групу схожих реакцій. 

Хімічні реакції в клітинах, тканинах і різних органах живих організмів 
відбуваються під впливом каталізаторів біохімічних процесів, що дістали назву 
ферментів. 3а хімічною будовою ферменти — це речовини білкової природи. 
Але крім білка вони містять окремі атоми або групи атомів небілкового 
походження. 

Ферменти утворюються в організмі безперервно. Швидкість утворення і 
активність їх регулюються гормонами. Особливістю ферментів є виняткова 
специфічність їхньої дії. Кожен фермент діє тільки на свій, характерний для 
нього, субстрат. Активність ферментів на кілька порядків вища за активність 
штучних неорганічних каталізаторів. Але схожість їх з неорганічними 
каталізаторами дуже велика. 

Нині виділено вже понад 2000 різних ферментів. 
 

ХІД РОБОТИ 
Дослід 1. Вплив концентрації реагуючих речовин на швидкість 

хімічної реакції 
Реактиви і обладнання: 0,25 М розчин натрій тіосульфату Na2S2O3, 0,25 

М розчин сульфатної кислоти H2S04, дистильована вода, штативи, пробірки, 
бюретки, хімічний стакан. 

Виконання досліду 
Три бюретки наповнюють до нульової поділки відповідно розчинами 

натрій тіосульфату, сульфатної кислоти і дистильованою водою. Попередньо на 
бюретки наклеюють відповідні етикетки. 

У три стакани з пронумерованими етикетками наливають з бюреток 
об’єми розчину натрій тіосульфату і дистильованої води: у перший стакан — 10 
мл Na2S2O3 і 20 мл Н2О, у другий — 20 мл Na2S2O3 і 10 мл Н2О; у третій — 30 
мл Na2S2O3. 

У три пробірки наливають по 10 мл розчину сульфатної кислоти. 
Відмітивши час (краще за допомогою хронометра), в кожний стакан з пробірок 
вливають зазначений об’єм сульфатної кислоти і швидко перемішують. 
Температура розчинів має бути однаковою. 

Стежать за появою каламуті в кожному із стаканів. Сірка утворюється за 
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рівнянням реакції: 
Na2S2O3 + H2S04 = Na2S04 + SO2 + S + Н2О. 

Результати досліду записують у таблицю за формою: 
Номер 
стакана 

 

Н2О, мл 
 

Розчин 
Na2S2O3,мл 

 

Розчин H2S04, 
мл 

 

Сумарний 
об’єм Vс, 

мл 
 

Час 
появи каламуті 

τ, хв 
 

Відносна 
швидкість 

1/ τ 
 

1 20 10 10 40   
2 10 20 10 40   
3 – 30 10 40   

За даними таблиці будують графік. На осі абсцис відкладають 
концентрації натрій тіосульфату, на осі ординат — відносну швидкість реакції 1/ 
τ. 

Роблять відповідні висновки. 
 
Дослід 2. Вплив температури на швидкість хімічної реакції 
Реактиви і обладнання: 0,25 М розчин натрій тіосульфату, 0,25 М розчин 

сульфатної кислоти, штативи, бюретки, пробірки, скляні палички, хімічні 
стакани, термометр, електричні плитки або газові пальники. 

 Виконання досліду 
Дві бюретки заповнюють до нульової поділки відповідно розчинами 

натрій тіосульфату і сульфатної кислоти. 
З однієї бюретки у три пробірки наливають по 5 мл натрій тіосульфату, в 

інші три пробірки — по 5 мл сульфатної кислоти. 
Першу пару пробірок ставлять у стакан з холодною водою і через 10 хв 

вимірюють термометром температуру розчинів. Розчини натрій тіосульфату і 
сульфатної кислоти зливають в одну пробірку, швидко перемішують і знову 
ставлять її у воду. Точно відмічають час появи каламуті. 

Другу пару пробірок вміщують у стакан і нагрівають до температури, яка 
на 10 °С вища, ніж у стакані з холодною водою (у попередньому досліді). При 
нагріванні воду у стакані перемішують. Розчини пробірок зливають, швидко 
перемішують і ставлять пробірки в стакан з нагрітою водою. Відмічають час 
появи каламуті. 

Аналогічний дослід виконують з третьою парою пробірок при 
температурі, яка на 20 °С вища, ніж у стакані з холодною водою. Результати всіх 
дослідів записують у таблицю за формою: 

 
Номер 
досліду 

 

Розчин Температура, 
°С 
 

Час появи 
каламуті τ, хв 

 

Відносна швидкість 
1/τ 

 
H2S04, мл Na2S2O3,мл 

1 5 5    

2 5 5    

3 5 5    

 
За даними досліду будують графік, відкладаючи на осі абсцис 

температуру, а на осі ординат — швидкість реакції 1/τ. 
Роблять відповідний висновок. 
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Дослід 3. Вплив каталізаторів на швидкість реакції 
Реактиви і обладнання: 3%-й розчин водень пероксиду, марганець (IV) 

оксид, картоплина або невеличкий шматочок м’яса, штатив з пробірками. 
Виконання  досліду 
У три пробірки на з висоти наливають 3 %-й розчин водень пероксиду. В 

одну з них всипають невелику кількість марганець (IV) оксиду, у другу — 
подрібнену картоплину або м’ясо. 

Спостерігають виділення бульбашок газу. Запалюють скібку і 
переконуються, що газ — кисень. Марганець (IV) оксид — каталізатор, який 
прискорює реакцію розкладання водень пероксиду. Картопля і м’ясо містять в 
собі фермент каталазу, що також прискорює розкладання водень пероксиду. 

 
  Контрольні завдання: 

1. Чим визначається швидкість хімічної реакції? 
2. Від яких параметрів залежить швидкість хімічної реакції? 
3. Сформулюйте закон діючих мас. 
4.Який фізичний зміст має константа швидкості хімічної реакції?  
5.Чим відрізняється гомогенна реакція від гетерогенної? 
6. Від яких параметрів залежить швидкість гетерогенної реакції? 
7. Чим відрізняється гомогенний каталіз від гетерогенного? 
8. Чи взаємодіє каталізатор з вихідними речовинами і в чому 

проявляється ця взаємодія? 
10.Швидкість хімічної реакції при 20оС становить 2,5 моль/л·с. 

Обчисліть швидкість реакції при 60 оС, якщо температурний коефіцієнт 
швидкості дорівнює двом. 
 

 
Лабораторна робота № 2 

Тема: ТЕРМОХІМІЯ 
 

  Запитання, які необхідно опрацювати до заняття: 
1. Хімічна енергія. Закон збереження енергії (рівняння Ейнштейна). Перехід 

від однієї форми енергії в іншу. 
2. Суть поняття тепловий ефект реакції, одиниці вимірювання. Закон Гесса. 
3. Екзотермічні та ендотермічні реакції.  
4. Правила складання термохімічних рівнянь та розрахунки, пов’язані з цим. 

 
  Допоміжний теоретичний матеріал: 

Хімічні процеси супроводжуються виділенням або поглинанням теплоти. 
Під час хімічних реакцій одні хімічні зв’язки розриваються, інші утворюються. 
Утворення хімічних зв’язків супроводжуються виділенням певної кількості 
енергії, розрив – поглинанням. Залежно від співвідношення цих величин в 
результаті реакції виділяється або поглинається енергія. Енергія, що виділяється 
чи поглинається під час хімічних реакцій називається хімічною енергією. 
Хімічна енергія може перетворюватись в теплову, променеву, механічну і 
навпаки. Реакції, що відбуваються з виділенням енергії, називаються 
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екзотермічними, з поглинанням енергії — ендотермічними. 
Кількість енергії, що виділяється чи поглинається в результаті хімічних 

реакцій, називається тепловим ефектом хімічної реакції. Позначення Н 
(вимова дельта аш). 

Тепловий ефект визначають щодо одного моля однієї з реагуючих речовин 
за стандартних умов (температура 25  С (або 298,15 К) і тиск 101325 Па (1 
атм.)). Одиниця вимірювання теплового ефекту – 1 кДж/моль. Тепловий ефект 
реакції – це молярна величина. Він обумовлений різницею зв’язків, що 
розриваються і утворюються. Тому він може бути зазначений в рівняннях 
хімічних реакцій зі знаком плюс (теплота виділяється) або від’ємним теплота 
поглинається. Розділ хімії, присвячений кількісному вивченню теплових ефектів 
реакції, називається термохімією.  

А.Л.Лавуазьє і П.С.Лаплас довели, що теплота розкладання даної сполуки 
чисельно дорівнює теплоті утворення, але має протилежний знак – це перший 
закон термохімії. 

Основний закон термохімії (другий) було сформульовано на основі 
експериментальних даних у 1836 p. російським хіміком Г. І. Гессом: тепловий 
ефект хімічної реакції не залежить від способів і форм її перебігу, а залежить 
від початкового і кінцевого стану системи. Цей закон дійсний при умові, що 
процес відбувається при сталому об’ємі або тиску і температурі. Точне 
експериментальне визначення теплового ефекту однієї реакції іноді потребує 
дво-трирічної дослідницької роботи групи експериментаторів. Закон Гесса дає 
можливість на основі експериментальних даних про теплові ефекти одних 
реакцій легко обчислювати теплові ефекти інших реакцій. Для розрахунку 
теплових ефектів кількох тисяч реакцій досить даних про теплові ефекти двох-
трьох сотень реакцій. 

За законом Гесса для визначення теплового ефекту складного хімічного 
процесу немає потреби визначати теплові ефекти кожної стадії. Так, глюкоза — 
основний енергетичний матеріал організму людини й тварин — у м’язах зазнає 
надзвичайно складних перетворень, утворюючи кінцеві продукти окиснення 
H2O і СО2. Наприклад, для розрахунку калорійності харчового раціону потрібно 
визначити кількість енергії, що виділяється. Для цього, не визначаючи теплові 
ефекти багатьох проміжних реакцій, досить визначити тепловий ефект Q 
сумарної реакції: 

C6H12О6 + 602 = 6Н2О + 6СО2 + Q 
Звичайно, теплові ефекти відносять до 1 моль речовини. Теплові ефекти 

можна вводити з відповідним знаком у звичайні хімічні реакції. Рівняння, в яких 
зазначено кількість теплоти, що виділяється або поглинається, називаються 
термохімічними рівняннями. З ними можна виконувати алгебраїчні дії, як із 
звичайними алгебраїчними рівняннями. Наприклад, нехай нам відомі теплові 
ефекти згоряння 1 моль вуглецю (графіту) до СО2 (Q1 == 395,01 кДж) і 1 моль 
оксиду вуглецю (II) CO до СО2 (Q3 == 284,05 кДж). Треба визначити тепловий 
ефект реакції згоряння 1 моль вуглецю до CO (Q2): С + ½О2  = СО. Напишемо 
термохімічні рівняння: 

С + О2 = СО2 + 395,01 кДж 
СО + ½ О2 = СО2 + 284,05 кДж. 
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Віднімаючи від лівої і правої частин першого рівняння відповідно ліву і 
праву частини другого рівняння, матимемо: 

С + ½ О2 – СО = 110,96 кДж. 
Після нескладного перетворення дістанемо 

С + ½ О2 = СО + 110,96 кДж 
Мета практичної роботи — експериментально визначити тепловий ефект 

хімічної реакції. 
 

ХІД РОБОТИ 
 

Дослід 1. Визначення теплового ефекту реакції нейтралізації 
Реактиви і обладнання: 1 М розчину натрій гідроксиду (NaOH), 1 М 

розчину хлороводневої кислоти (HCl), штативи, хімічні стакани на 100 і 300 мл, 
бюретки, термометр з ціною поділок 0,1 °С, мішалка. 

Виконання досліду  
Для визначення теплового ефекту використовують спеціальні прилади — 

калориметри. Дослід проводять у спрощеному калориметрі (хімічний стакан на 
300 мл, в який вставлено стакан на 100 мл). Простір між двома склянками 
заповнюють пухким шаром вати. Калориметр накривають кришкою з товстого 
картону з двома отворами — для мішалки і термометра. 

У сухий внутрішній стакан калориметра наливають з бюретки 25 мл 1 М 
розчину натрій гідроксиду. У другий сухий стакан наливають з бюретки 25 мл 1 
М розчину хлороводневої кислоти. Температуру розчинів кислоти і гідроксиду 
вимірюють з точністю до 0,1 С. Потім швидко зливають розчини (хлороводневу 
кислоту в натрій гідроксид), перемішуючи мішалкою, і щохвилини вимірюють 
температуру суміші. Найвищу температуру записують. 

Кількість теплоти q, що виділилась внаслідок реакції, обчислюють за 
формулою: 

q tcV   

 
де V — об’єм розчину після нейтралізації, мл; с — теплоємність розчину 

(вважають, що вона дорівнює теплоємності води 4,1868 Дж/(г • град));     — 

густина розчину (дорівнює 1 г/см3); t  — різниця температур до і після 
нейтралізації, °С. 

Далі розраховують тепловий ефект Н на 1 моль кислоти. 
 

  Контрольні завдання: 
1. Розкрийте (орієнтуючись на рівняння Енштейна) залежність зміни 

маси і зміни енергії. 
2. Наведіть приклади взаємоперетворень різних форм енергії. 
3. Що таке тепловий ефект хімічної реакції? 
4. Які реакції називаються екзо- а які ендотермічними? 
5. Сформулюйте закон Гесса і поясніть на прикладі зміст цього 

закону. 
6. Складіть термохімічне рівняння горіння цинку, якщо при згорянні 1 г 

магнію виділяється 25,6 кДж теплоти. 
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7. Знаючи, що тепловий ефект реакції горіння етилену 1411,91 кДж, 
обчисліть кількість теплоти, що виділяється при горінні 70 г етилену. 
 

 
Лабораторна робота № 3 

Тема: ХІМІЧНА РІВНОВАГА 
 

  Запитання, які необхідно опрацювати до заняття: 
1. Зворотні і незворотні процеси. Поняття про прямі і зворотні реакції. 

Умови незворотного протікання реакцій. 
2. Хімічна рівновага. Умови, від яких залежить хімічна рівновага.  
3. Рівноважні концентрації. Константа рівноваги. 
4. Принцип ле Шательє. Зміщення хімічної рівноваги. 

 
  Допоміжний теоретичний матеріал: 

Хімічні реакції бувають необоротні і оборотні. Необоротні реакції 
проходять до тих пір, поки не витратиться одна з реагуючих речовин, тобто до 
кінця. Оборотні реакції проходять не до кінця, причому жодна з реагуючих 
речовин не витрачається повністю. 

Більшість хімічних реакцій – оборотні (поряд з прямою реакцією 
відбувається реакція у зворотному напрямі). Наприклад, реакція утворення азот 
(IV) оксиду з азот (II) оксиду і кисню може відбуватися в обох напрямах: 

2NO+02 = 2 NO2. 
Через деякий час встановиться рівновага, під час якої швидкості реакцій в 

обох напрямах дорівнюватимуть одна одній: 
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де 21  i – константи швидкості прямої і зворотної реакцій, К — константа 

рівноваги,    – рівноважні концентрації речовин. 

Константа хімічної рівноваги показує, що за умови рівноваги концентрації 
всіх речовин зв’язані між собою: при зміні концентрації будь-якої з реагуючих 
речовин змінюються концентрації всіх інших речовин. У результаті 
встановлюється новий стан рівноваги і нові концентрації, але співвідношення 
між ними залишається незмінним, воно відповідає константі рівноваги.  

При встановленні рівноваги реакції не припиняються, а відбуваються з 
однаковими швидкостями в обох напрямах. Рівновага має динамічний характер. 

Отже, при хімічній рівновазі відношення добутку концентрацій кінцевих 
продуктів реакції до добутку концентрації у вихідних речовин є сталою 
величиною за даних умов — температурі і тиску. 

Рівноважні концентрації – це концентрації, що встановлюються в стані 
хімічної рівноваги. 

Якщо змінити умови перебігу реакції, то рівновага порушується. Вона 
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порушується за принципом Ле Шательє, згідно з яким якщо на систему, що 
перебуває в стані рівноваги подіяти ззовні, то в системі відбуваються зміни, 
що послаблюють або знищують цю дію. При підвищенні температури рівновага 
зміщується в бік ендотермічної реакції, при зниженні температури — в бік 
екзотермічної реакції. З підвищенням тиску рівновага зміщується у бік реакцій, 
що відбуваються із зменшенням числа молекул газів (наприклад, N2 + 3H2 ↔ 
2NH3), при зменшенні тиску — у бік збільшення числа молекул газів. Для 
реакцій, які відбуваються без зміни числа молекул газів (наприклад, H2 + Cl2 ↔ 
2НС1), зміна тиску не порушує хімічної рівноваги. 

При збільшенні концентрації вихідних речовин реакція зміщується в бік 
утворення продуктів реакції, при збільшенні концентрації продуктів реакції 
рівновага зміщується в бік вихідних речовин. 

Каталізатори не зміщують хімічної рівноваги, тому що вони однаково 
впливають на швидкість прямої та зворотної реакції. За наявності каталізатора 
рівновага встановлюється швидше.  

 
ХІД РОБОТИ 

 
Дослід 1. Вплив концентрації реагуючих речовин на порушення 

рівноваги 
Реактиви і обладнання: Насичені розчини ферум (III) хлориду, калій 

роданіду та калій хлориду, штативи, пробірки, хімічні стакани.  
Виконання досліду  
У хімічний стакан на 100 мл наливають 50 мл дистильованої води і 

добавляють по 3 краплі насичених розчинів ферум (III) хлориду і калій 
роданіду. При цьому відбувається реакція за рівнянням 

FeCl3 + 3KSCN ↔ Fe(SCN)3+3KCl 
Розчин забарвлюється у червоний колір — колір ферум роданіду. 
Добутий розчин розливають у чотири пронумеровані пробірки. В три 

пробірки добавляють відповідно 2-3 краплі насичених розчинів FeCl3, КС1 і 
KSCN. Розчини перемішують скляною паличкою. Четверта пробірка 
контрольна. 

Порівнюючи інтенсивність забарвлення у всіх чотирьох пробірках, можна 
зробити висновок про напрям зміщення рівноваги. 

 
Дослід 2. Вплив температури на хімічну рівновагу 
Реактиви і обладнання: йодна вода, розчин крохмалю, штативи, 

пробірки, газовий пальник (або електрична плитка). 
Виконання досліду  
У дві пробірки наливають 2-3 мл розчину крохмалю і добавляють 2-3 

краплі йодної води. При цьому утворюється складна сполука, забарвлена в синій 
колір (реакція екзотермічна): 

Крохмаль + Йодна  вода ↔ Забарвлена   сполука + Вільний йод + Q. 
Одну з пробірок нагрівають. За принципом Ле Шательє рівновага 

зміщується ліворуч і забарвлення розчину стає менш інтенсивним або зовсім 
зникає. 
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У лабораторний журнал заносять результати досліду і висновок про 
причини зміни інтенсивності забарвлення. 

 
  Контрольні завдання: 

1. Чим визначається стан хімічної рівноваги? 
2. Поясніть, що означає «динамічний характер» рівноваги. 
3. В чому заключається принцип ле Шательє? 
4. Як каталізатор впливає на хімічну рівновагу? 
5. Охарактеризуйте вплив на зміщеня рівноваги різних факторів (тиску, 

температури, концентрації вихідних речовин та продуктів реакції, наявності 
каталізатора та ін.) 

6. Як зміниться швидкість хімічної реакції: 2NO+O2 ↔2NO2, що 
проходить у закритому просторі, якщо збільшити тиск  у 2 рази? 

 
 

Лабораторна робота № 4 
Тема: МОЛЕКУЛЯРНІ РОЗЧИНИ 

 
  Запитання, які необхідно опрацювати до заняття: 

1. Розчини. Значення, класифікація. 
2. Розчинність. Насичені, ненасичені та перенасичені розчини. 
3. Стадійність та теплові ефекти під час розчинення. 
4. Залежність розчинності від різних факторів (природи реагуючих 

речовин, температури, тиску). 
5. Концентрація розчиненої речовини (масова, об’ємна, молярна, 

моляльна, нормальна, мольна частка). 
6. Дифузія. Осмос осмотичний тиск. 

 
  Допоміжний теоретичний матеріал: 

Розчинами називаються однорідні суміші двох або кількох речовин. 
Процес переходу розчинної речовини в розчинник називається розчиненням. 
Розчинення відбувається відповідно до законів дифузії. Швидкість переходу 
розчинної речовини у розчинник з утворенням розчину збільшується із 
збільшенням ступеня подрібнення, температури, а для газів — і тиску. 
Розчинення не є результат простого механічного змішування. Розчинення 
речовин супроводиться виділенням або поглинанням тепла та зміною об’єму. Ці 
явища, а також деякі інші, свідчать про хімічну взаємодію розчинної речовини з 
розчинником. Це було встановлено Д. І. Менделєєвим, який розробив відому 
гідратну теорію, згідно якої при ровчиненні речовин відбуваються не тільки 
фізичні, а й хімічні процеси. 

При розчиненні часточки речовини, що розчиняється, утворюють з 
молекулами розчинника відносно нестійкі сполуки, які часто мають змінний 
склад і називаються сольватами (гідратами, якщо розчинником є вода). 

При розчиненні речовин відбуваються такі процеси: зв’язки між 
частинками (молекулами, атомами, йонами) в речовині, що розчиняється, та в 
розчиннику руйнуються, що пов’язано з поглинанням тепла; одночасно 
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відбувається утворення сольватів, яке супроводиться виділенням тепла, а далі 
йде розподіл сольватованих часточок речовини, яка розчиняється в розчиннику, 
що пов’язано з поглинанням тепла. Загальний тепловий ефект розчинення буде 
позитивним або негативним залежно від того, що переважає: тепловий ефект 
сольватації часточок, чи сума теплових ефектів дифузії та руйнування зв’язків 
між частинками речовини. 

За агрегатним станом розчини поділяють на газоподібні, рідкі і тверді. 
За властивістю розчинятися в даному розчиннику розчини поділяють на 

необмежено й обмежено розчинні. У водних розчинах гази та тверді речовини 
обмежено розчинні. Більшість рідин обмежено розчиняються у воді. Тільки 
деякі рідини мають необмежену розчинність, наприклад, ацетон і спирт у воді. 

Розчини обмежено розчинних речовин поділяють на ненасичені насичені 
та пересичені. До ненасичених розчинів відносять такі в яких речовина, за даних 
умов, може ще розчинятися. Насиченим розчином називають такий, що 
перебуває в рівновазі з речовиною яка розчиняється. 

Кількість речовини, яка припадає за даних умов на певну кількість 
розчину або розчинника, називається розчинністю речовини. Розчин, в якому 
розчиненої речовини міститься більша кількість, ніж її може розчинитися за 
даних умов, називається пересиченим  розчином. 

Вміст (концентрацію) розчиненої речовини в розчині виражають 
кількома способами: 

1. Ваговою кількістю розчиненої речовини у 100 вагових частинах 
розчинника. Цей спосіб найчастіше використовують при вираженні розчинності 
речовин. Наприклад, розчинність натрій хлориду NaCI при 18° С дорівнює 35,86 
г  в 100 г води. 

2. Кількістю вагових частин розчиненої речовини у 100 вагових частинах 
розчину (процентна концентрація). Наприклад, якщо розчин 5%-ний, то це 
означає, що в 100 вагових частинах розчину міститься 5 вагових частин 
розчиненої речовини. 

3. Кількістю молів розчиненої речовини в 1 л розчину (молярна 
концентрація). Наприклад, якщо в 1 л розчину міститься 0,1 моля сульфаної 
кислоти, то такий розчин називають децимолярним і скорочено позначають 0,1 
М.  

4. Кількістю молів розчиненої речовини в 1000 г розчинника (моляльна 
концентрація). Наприклад, якщо в 1000 г води розчинено 0,5 моля речовини, то 
розчин буде півмоляльний. 

5. Кількістю грам-еквівалентів в 1 л розчину (нормальна концентрація). 
Наприклад, якщо в 1 л розчину міститься 0,2 г-екв розчиненої речовини, то 
такий розчин буде 0,2 нормальним, що скорочено записують 0,2 н. 

6. Кількістю молів розчиненої речовини, віднесеною до кількості молів 
розчиненої речовини і розчинника (мольна частка). Наприклад, якщо розчиненої 
речовини буде 0,2 моля, а розчинника 20 молів, то мольна частка розчиненої 
речовини дорівнюватиме 0,2 : (20 + 0,2) = 0,0099. Значення мольної частки 
можна записати виразом: 

Nn

n


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де n — кількість молів розчиненої речовини; N — кількість молів 
розчинника. 

Якщо значення п дуже мале порівняно з N, то в знаменнику ним нехтують 
і мольну частку визначають за формулою: 

N

n
 

7. Кількістю об’ємів розчиненої речовини, виміряних до розчинення за 
певних умов в 100 об’ємах розчинника, виміряних при таких же умовах 
(об’ємний вміст). Об’ємним вмістом часто характеризують вміст розчинених 
газів у розчині. Наприклад, якщо при тиску 760 мм рт. cm. і 0° С розчинність 
кисню дорівнює 4,89 мл в 100 мл води, то це означає, що в 100 мл води 
розчиняється 4,89 мл кисню, виміряного до розчинення за нормальних умов. 

Існують і інші способи вираження концентрації розчинів, але ними рідко 
користуються на практиці. 

Ненасичені розчини приготовляють безпосереднім розчиненням 
розрахованої кількості розчинної речовини в потрібній кількості розчинника. 
Насичений за даних умов розчин приготовляють розчиненням речовини у 
потрібній кількості розчинника доти, поки речовина не перестане розчинятися. 
Для утворення пересиченого розчину використовують різну розчинність 
речовин за різних умов (наприклад, при різних температурах). Для цього 
спочатку розчиняють речовину за таких умов, коли її розчинність більша від 
розчинності за даних умов. Потім переходять до заданих умов, уникаючи при 
цьому виділення з розчину зайвої кількості речовини. Наприклад, у насиченому 
розчині при 20° С міститься калій нітрату  KNO3 24,1%, а при 30° С - 31,5%. 
Якщо приготувати насичений розчин KNO3 при 30° С і охолодити до 20° С, 
уникнувши при цьому кристалізації, то утвориться пересичений розчин. 

 Пересичені розчини нестійкі. Механічне перемішування, сторонні 
домішки тощо ведуть до кристалізації речовини, і розчин стає насиченим. 

Розчинність речовин залежить від температури. Відповідно до принципу 
ле Шательє розчинність речовин, які розчиняються з поглинанням тепла, при 
підвищенні температури збільшується, а речовин, які розчиняються з 
виділенням тепла — зменшується. 

Розчини характеризуються густиною  – відношенням маси розчину до 
маси такого ж об’єму води при 4° С. 

Розчинам властиве явище дифузії – самовільне вирівнювання концентрації 
в усьому об’ємі розчину. Наприклад, якщо в циліндр з розчином зверху прилити 
воду так, щоб вона не змішалася з розчином, і залишити спокійно стояти, то 
через деякий час розчинена речовина рівномірно розподілиться по всьому 
об’єму розчину. Явище дифузії пояснюють безперервним хаотичним рухом 
(тепловим) часточок системи. 

Якщо розчин і розчинник розділені пористою перегородкою, крізь яку 
можуть вільно проникати молекули розчинника, але не можуть проникати 
молекули розчиненої речовини (таку перегородку називають напівпроникною), 
то відбувається однобічна дифузія молекул розчинника в розчині. Таку 
однобічну дифузію через напівпроникну перегородку називають осмосом, а 
тиск, який спричинюється осмосом – осмотичним. 



28 

Осмотичний тиск має велике значення для життєвих процесів рослинного 
і тваринного світу. Від осмотичного тиску залежать такі біологічні процеси, як 
всмоктування рідин клітиною, рух соків у рослинах, виділення продуктів обміну 
в організмах, всмоктування поживних речовин у шлунково-кишковому тракті 
тощо. 

Для осмотичного тиску в розбавлених розчинах Вант-Гоффом було 
встановлено закон, який можна сформулювати так: осмотичний тиск розчину 
дорівнює тому тиску, який могла б мати розчинена речовина, якби вона 
перебувала в газоподібному стані при тій самій температурі і займала об’єм, 
що дорівнював би об’єму розчину. 

Виходячи з закону Вант-Гоффа, до осмотичного тиску можна застосувати 
газові закони і рівняння, що об’єднує їх: 

PV = nRT;           PV = 
M

m
 • RT; 

Р = CRT, 
де Р — осмотичний тиск; V — об’єм розчину; п — число молів розчиненої 

речовини; R — газова стала; Т— абсолютна температура; т — маса розчиненої 
речовини; М — молекулярна маса розчиненої речовини; С — концентрація, 
виражена в молях на 1 л. 

С =
V

n
 

Підставивши у формулу виміряні значення Р, V, т і Т і відоме значення R, 
обчислюють М. 

 
ХІД РОБОТИ 

 
Дослід 1. Теплота розчинення.  
Реактиви і обладнання: Кристалічний натрій гідроксид або калій 

гідроксид, амоній хлорид або натрій нітрат, або амоній роданід, дистильована 
вода, хімічні стакани на 200 мл, термометр, скляні палички для розмішування. 

Виконання досліду  
1. Наливають пів пробірки води і вимірюють її температуру. Додають 2-3 

г натрій гідроксиду або калій гідроксиду. Швидко перемішуючи розчин 
термометром до повного розчинення лугу, спостерігають за зміною 
температури. 

2. Так само виконують дослід розчинення амоній хлориду, амоній 
роданіду або натрій нітрату. Записують спостереження. Роблять висновки про 
теплові ефекти розчинення. 

 
Дослід 2. Залежність розчинності речовин від температури.  
Реактиви і обладнання: натрій нітрат, дистильована вода, штатив з 

пробірками, скляні палички для розмішування, спиртівка. 
Виконання досліду  
Добувають насичений розчин натрій нітрату NaNO3 при 20-25° С. Для 

цього пробірку до половини об’єму заповнюють водою, і додають малими 
порціями кристалічний NaNO3, безперервно перемішуючи розчин. Коли NaNO3 
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перестане розчинятися, розчин нагрівають до 50-55° С і продовжують при 
перемішуванні сипати NaNO3 до припинення розчинення. Утворений розчин 
(без осаду) зливають в другу пробірку і спостерігають за випаданням кристалів 
NaNO3 під час охолодження. 

 
Дослід 3. Спостереження тургору 
Реактиви і обладнання: кілька крапель свіжої крові, розчини натрій 

хлориду концентрацією 2 г/л, 8,5 г/л (ізотонічний розчин) і 10 г/л, штативи, 
пробірки, піпетка на 1 мл, мікроскоп, предметне скло, накривне скельце. 

Виконання досліду.  
У три пробірки вливають по 5 мл розчину натрій хлориду концентрацією 

10 г/л, 8,5 г/л (ізотонічний розчин) і 2 г/л. Четверта пробірка контрольна (з 
дистильованою водою). В кожну пробірку вносять по 2-3 краплі крові і 
енергійно струшують. 

Приблизно через годину у пробірках з концентрацією натрій хлориду 2 г/л 
і в контрольній спостерігається поява рожевого забарвлення, що вказує на 
гемоліз крові (внаслідок тургору). Забарвлення розчинів в останніх двох 
пробірках залишається без змін. 

Піпеткою з кожної пробірки переносять на предметне скло краплини 
розчину, накривають накривним скельцем і спостерігають у мікроскоп. 

Результати досліду вносять у таблицю за формою: 
 

Номер пробірки Концентрація 
розчину натрій 

хлориду, г/л 

Спостереження 
візуальне 

Спостереження у полі 
мікроскопа 

1 0   
2 2   
3 8,5   
4 10   

 
  Контрольні завдання: 

1. Дайте характеристику насиченим, ненасиченим та перенасиченим 
розчинам? 

2. В чому полягає проміжне становище розчинів між сумішами і хімічними 
сполуками? 

3.Чим визначається розчинність речовини? Від чого вона залежить? 
4. Які процеси відбуваються під час розчинення? Якими тепловими ефектами 

вони супроводжуються? 
5.В яких розчинниках добре розчиняються полярні речовини, а в яких  

неполярні? 
6. Скільки грамів ферум (ІІІ) хлориду міститься в 80 г 10% розчину? 
7. Скільки грамів магній сульфату міститься у 200 г 20% розчину, якщо його 

густина 1,22 г/мл? 
8. Обчисліть молярну концентрацію розчину, добутого шляхом змішування 

0,1 л 5М  та 0,3л 3М розчинів нітратної кислоти. 
 

Лабораторна робота № 5 
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Тема: РОЗЧИНИ ЕЛЕКТРОЛІТІВ 
 

  Запитання, які необхідно опрацювати до заняття: 
1. Основні положення теорії електролітичної дисоціації Ареніуса. 
2. Механізм процесу електролітичної дисоціації. Гідратація йонів. Йонні 

рівняння.  
3. Ступінь електролітичної дисоціації. Сильні і слабкі електроліти. 
4. Властивості основ, кислот і солей з точки зору електролітичної 

дисоціації. 
5. Водневий показник рН. 
6. Буферні системи. Буферна ємність. 
7. Гідроліз солей. Три типи реакцій гідролізу. 

 
  Допоміжний теоретичний матеріал: 

 
Електролітична дисоціація. При розчиненні полярних молекул у воді 

або в інших полярних розчинниках вони розпадаються на заряджені частинки — 
позитивно заряджені йони — катіони і негативно заряджені йони — аніони. 

Теорію розпаду молекул на йони — теорію електролітичної дисоціації — 
висунув шведський вчений С. Арреніус у 1883— 1887 pp. Основне твердження 
цієї теорії полягає в тому, що молекули електролітів у відповідних розчинниках 
розпадаються на протилежно заряджені частинки — йони. Цей процес 
відбувається під дією полярних молекул розчинника незалежно від 
проходження електричного струму. Розрізняють бінарні електроліти, які 
розпадаються на 2 йони (наприклад, СНзСООН), тетрарні, які розпадаються на 3 
йони (наприклад, щавлева кислота), квартернарні, що розпадаються на 4 йони, і 
т. д. 

Процес електролітичної дисоціації зворотний. Разом з дисоціацією весь 
час відбувається протилежний процес – моляризація. Тому тільки певне число 
молекул розпадається на йони, після чого настає рівновага. Рівновага в розчинах 
електролітів відповідає певному ступеню дисоціації, який позначають буквою . 
Ступінь дисоціації  –  це відношення числа молекул т, що розпалися на йони, 
до загального числа молекул т0: 

  
 = m / m0 

Ступінь електролітичної дисоціації залежить від природи розчинника, 
природи електроліту і його концентрації. Із зменшенням концентрації 
електроліту ступінь дисоціації зростає. 

У розчинах багатьох неорганічних солей, деяких сильних кислот (H2SO4, 
HC1, НNО3, НСlО4 та ін.) і лугів (LiOH, NaOH, КОН, RbOH та ін.) ступінь 
дисоціації навіть при великих концентраціях дорівнює одиниці (точніше 
наближається до неї). Це так звані сильні електроліти. Такі сильні електроліти, 
як NaCl, KC1, MgCl2, СаСl2, MgS04, є компонентами крові, лімфи, органів і 
тканин. Велику фізіологічну роль відіграють і слабкі електроліти – Н2СО3, 
органічні кислоти, гідроксид амонію. 

Осмотичний тиск, який створюють затримані мембранами часточки, 
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залежить не від їхньої природи, а тільки від їхньої кількості. При дисоціації 
частина молекул розпадається на йони. В результаті загальна кількість частинок 
(молекули + йони) збільшується і відповідно зростає осмотичний тиск. Відносне 
збільшення кількості частинок внаслідок електролітичної дисоціації дістало 
назву ізотонічного коефіцієнта і. 

Із зменшенням концентрації збільшується ступінь дисоціації   , 
відповідно збільшується і величина і. Максимального значення ізотонічний 
коефіцієнт набуває при максимальній величині ступеня дисоціації, коли = 1. Для 
бінарних електролітів, наприклад, оцтової кислоти, максимальне значення і 
дорівнює 2. Для тетрарних електролітів, наприклад, щавлевої кислоти, 
максимальне значення і дорівнює 3. 

Теорія електролітичної дисоціації дала змогу одержати кількісні 
результати і, зокрема, обчислити величину ізотонічного коефіцієнта і. 

Електролітична дисоціація води відіграє винятково велику роль як 
розчинник. Дисоціація відбувається за схемою 

2Н2О ↔ Н3O+ ОН¯ 
Для спрощення гідратацію йона водню можна не брати до уваги і взяти 

для розрахунків схему 
Н2О ↔ Н+  + ОН¯ 

Оскільки ступінь дисоціації води дуже малий, то концентрацію 
недисоційованих молекул води в розбавлених розчинах можна вважати 
величиною сталою. Тоді перепишемо рівняння константи дисоціації: 

[Н+] [ОН–] = Кн2о, 
Стала Кн2о називається йонним добутком води. Величина константи, яку 

було знайдено експериментально, дорівнює 10-14 при t - 22 °С. Отже, 
[Н+] [ОН-] = 10-14 

З цього випливає, що в будь-якому водному розчині кислот, солей або 
основ в і йони Н+, і йони ОН¯. Носіями кислотних властивостей є йони  Н+, а 
носіями основних властивостей – йони ОН¯. 

Саме концентрація йонів водню, а не загальна концентрація молекул 
визначає активність розчину як кислоти. 

Нейтральний водний розчин характеризується рівністю концентрацій 
йонів Н+ і ОН¯, тобто [Н+] = [ОН¯]. Звідси в нейтральному розчині [Н+] == 10-7 
моль/л. Відповідно і [ОН¯] = 10-7 моль/л. 

   Якщо в розчині з’являється надлишок йонів [Н+], середовище стає 
кислим: [Н+] > 10-7 г-йон/л (інший спосіб вираження концентрацій йонів), а [ОН–

] < 10-7 г-йон/л. Коли ж [Н+] < 10-7 г-йон/л, а [ОН–] > 10-7 г-йон/л, то середовище 
буде лужним. 

Для характеристики середовища достатньо зазначити концентрацію 
одного з йонів, а концентрацію другого йона, якщо це потрібно, можна 
визначити. Наприклад, якщо [Н+] = 10–5  г-йон/л, то [ОН–] =  10–14 : 10–5 = 10–9 г-
йон/л. 

Для зручності і спрощення розрахунків введено величину рН, що 
дорівнює десятковому логарифму концентрації йонів водню, взятому з 
оберненим знаком: 

рH=-lg[H+]. 
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Наприклад, якщо [Н+] – 10–6 г-йон/л, то рН =  – lg[Н+]= –lg 10–6 = 6, а якщо 
[Н+] = 10–9, то рН = lg 10–9 = 9. 

Для нейтральних розчинів, у тому числі і для чистої води – рН = 7. У 
кислих розчинах рН < 7, у лужних – рН > 7. Для ширшої градації середовища 
можна вважати, що рН дуже кислих розчинів менше 3, рН слабкокислих 
розчинів дорівнює 3-7, рН слабколужних розчинів дорівнює 7-11 і 
сильнолужних – більше 11. 

Концентрація H+ і ОН¯ є одним з важливих факторів, який регулює дію 
ферментів.  

Для кількісного визначення рН розчину користуються фізико-хімічними 
методами. 

рН середовища має велике значення для проходження багатьох 
біологічних, технологічних та хімічних процесів. Розвиток і життєдіяльність 
клітин рослин і тварин, а також живих організмів в цілому, можливий тільки в 
певних інтервалах значень рН їх рідин (соків рослин, крові тварин тощо). Дуже 
велике значення має рН для родючості ґрунтів. 

Буферні системи відіграють велику роль у фізіологічних процесах. Вони 
мають властивість у певних межах підтримувати сталою величину рН при 
добавлянні до них кислот, лугів, а також при розбавленні. 

Найчастіше буферні системи — це розчини слабкої кислоти і добре 
дисоційованої солі цієї кислоти або розчини слабкої основи і добре 
дисоційованої солі цієї основи. 

Для кількісної характеристики буферних властивостей розчину введено 
величину, яка називається буферною ємністю. Буферна ємність  дорівнює 
кількості еквівалентів кислоти або лугу b, яку треба добавити до 1 л буферного 
розчину, щоб змінити рН на одиницю. Чим більша буферна ємність, тим більше 
потрібно кислоти або лугу, щоб змінити рН на ту саму величину 

 
 = b / ΔpH 

Величина буферної ємності залежить від концентрації компонентів 
буферної системи. Найбільша величина буферної ємності досягається в 
розчинах, в яких концентрація слабкої кислоти або слабкої основи дорівнює 
концентрації солі. 

Розглянемо механізм дії буферної системи з якісної сторони. 
Якщо до чистої води добавити певний об’єм соляної кислоти, то 

практично всі йони водню кислоти, які були у вільному стані, так і залишаться у 
воді у вільному стані, і відповідно знизиться величина рН. 

Якщо до розчину сильного лугу з певною величиною рН добавляти соляну 
кислоту, то всі йони водню кислоти прореагують з йонами ОН¯ з утворенням 
води. Концентрація вільних йонів ОН¯ зменшиться пропорційно об’єму 
добавленої кислоти. 

Зовсім іншу картину спостерігаємо при добавлянні кислоти або лугу до 
буферного розчину. Розглянемо буферний розчин, який містить оцтову кислоту 
і натрій ацетат. Натрій ацетат – сильний електроліт, дисоційований практично 
повністю: 

CH3COONa → Na+ + СН3СОО¯. 
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Оцтова кислота слабка, малодисоційована: 
CH3COO↔ Н+ + СH3СОО¯. 

Всі йони СH3СОО¯ в розчині утворюються внаслідок дисоціації натрій 
ацетату. Якщо до такого розчину добавити хлоридну кислоту, то вільні йони 
водню цієї кислоти сполучаться з йонами СH3СОО¯ і утворять недисоційовані 
молекули кислоти: 

Н+ + СH3СОО¯↔ СH3СООН. 
Ця рівновага дуже зміщена праворуч. Отже, при добавлянні 

хлороводневої кислоти концентрація йонів водню в розчині (а відповідно і рН) 
практично не зміниться. 

Якщо до цього буферного розчину добавляти розчин гідроксиду натрію, 
то йони ОН¯ сполучатимуться з йонами Н+, утворюючи воду. У міру утворення 
води оцтова кислота дисоціюватиме і концентрація йонів Н+, а відповідно і 
величина рН, майже не зміниться. 

При значному розбавленні дисоціація слабкої кислоти помітно зросте, що 
призведе до зміни рН розчину. 

При добавлянні кислоти аніони солі зв’язуються з йонами Н+, внаслідок 
чого утворюються молекули малодисоційованої кислоти, що рівнозначно 
відповідному збільшенню концентрації кислоти і зменшенню концентрації солі. 
При цьому величина рН зменшується. При добавлянні лугу величина рН, 
навпаки, збільшується.  

Буферним системам належить важлива роль у фізіологічних процесах. 
При роботі м’язів утворюються молочна, -гідроксимасляна, ацетооцтова та 
інші кислоти, які можуть потрапити у тканини і кров. Це призводить до зміни 
величини рН крові, м’язів, мозку і спричинює порушення фізіологічних 
процесів, чутливих до зміни рН. Але цьому заважають буферні системи, які 
утворюються в організмі, наприклад фосфатні і карбонатні буфери. 

Дія буферних сумішей обмежена їхньою кількістю. Тому при посиленому 
надходженні кислот у кров, м’язи і мозок буферних сумішей при їхній малій 
кількості може не вистачити.  

Дисоціація води, незважаючи на її незначну величину, часто істотно 
впливає на властивості електролітів. Важливим результатом такого впливу є 
явище гідролізу. 

При розчиненні солі, що утворена сильною основою і сильною кислотою 
(наприклад, NaCI), рівновага не порушується. Це видно з рівняння реакції в 
йонній формі: 

Na+ + СІ¯ + НОН ↔ Na+ + СІ¯ + НОН. 
Якщо сіль утворена сильною основою і слабкою кислотою (наприклад, 

СН3СООNа) або сильною кислотою і слабкою основою (наприклад, (NH4Cl), то 
йони Н+ зв’язуються відповідно з аніонами слабкої кислоти (йони Na+ не 
взаємодіють): 

Na+ + СН3СОО¯ + НОН ↔  СН3СООН + ОН¯ + Na+ 
або з катіонами слабкої основи (йони СІ¯ не взаємодіють): 

СІ¯ + NH4 + НОН ↔  NH4OH + Н+ + С1¯. 
При цьому рівновага реакції 

Н2О ↔ Н+ + OН¯ 
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зміщується праворуч. Йони Н+ (або ОН¯), що утворюються, зв’язуються з 
аніонами кислоти (або слабкої основи). В обох випадках величина рН розчину 
змінюється. 

Процеси гідролізу оборотні. Добавляючи до розчину надлишок однієї з 
речовин, що утворюються при гідролізі, можна, відповідно до правила Ле 
Шательє, змістити рівновагу у бік вихідних речовин. Наприклад, добавляючи 
NaOH, можна змістити реакцію гідролізу вліво 

СН3СОО¯ + НОН ↔ СН3СООН + ОН¯ 
Добавляння води до розчину призводить до зміщення рівноваги праворуч, 

у бік утворення продуктів гідролізу, тобто розбавляння розчину водою посилює 
гідроліз. 

Процеси, що відбуваються внаслідок гідролізу, називаються 
гідролітичними. Вони мають велике фізіологічне значення. Гідролітичні 
процеси безпосередньо зв’язані з процесом травлення. Так, під впливом 
ферменту амілази відбувається гідролітичне розщеплення полісахариду 
крохмалю на дисахариди, під впливом відновних ферментів відбувається 
гідролітичне розщеплення дисахаридів – сахарози, мальтози і лактози – на 
моносахариди. Під впливом ферментів пепсину, трипсину, хімотрипсину та 
ферментів кишкового соку відбувається гідролітичне розщеплення білків до 
амінокислот. Жири гідролітично розщеплюються під впливом ферменту ліпази 
на гліцерин та жирні кислоти. 

 
ХІД РОБОТИ 

Дослід 1. Порівняння хімічної активності електролітів. 
Реактиви і обладнання: металічний цинк, 2Н розчин хлороводневої 

кислоти (HCl), 2Н розчин CH3COOН, посудина з гарячою водою.   
Виконання досліду 
У дві пробірки вміщують по однаковому кусочку цинку. В одну пробірку 

наливають 2-3 мл 2Н розчину HCl, в другу 2-3 мл 2Н розчину CH3COOН.  
Порівнявши швидкості реакцій в обох пробірках, їх занурюють до половини в 
гарячу воду і спостерігають за зміною швидкості реакції. Спостереження і 
висновки записують. 

 
Дослід 2. Зміщення йонної рівноваги 
Реактиви і обладнання: 0,1 М розчин оцтової кислоти (CH3COOН), на-

трій ацетат (CH3COONa), спиртовий розчин метилоранжу, 0,1 М розчин амоній 
гідроксиду, 1 %-й спиртовий розчин фенолфталеїну, 0,3 М розчин калій 
дихромату (К2Сr2O7) , 5 %-й розчин натрій гідроксиду (NaOH), 5 %-й розчин 
хлороводневої кислоти (HCl), штатив з пробірками. 

Виконання досліду 
1. В дві пробірки наливають по 2-3 мл 0,1 н. розчину оцтової кислоти. В 

кожну пробірку добавляють по 2 краплі розчину метилоранжу, оранжевий колір 
якого під впливом йонів водню  змінюється на рожевий. Одну пробірку 
залишають для контролю, в другу добавляють 1-1,5 г натрій ацетату і 
розчиняють його, перемішуючи розчин. Забарвлення розчину в цій пробірці 
порівнюють з контрольною. Перехід рожевого забарвлення в оранжеве свідчить 
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про зменшення в розчині концентрації йонів водню Н+, які сполучаються з 
йонами СН3СОО¯, утворюючи малодисоційовані молекули оцтової кислоти. 

2. У дві пробірки наливають по 2-3 мл 0,1 н. розчину аміаку. Молекули 
амоній гідроксиду, хоч і мало, але дисоціюють у розчині на йони: 

NH4OH ↔ NH4
+ + OH¯. 

У кожну пробірку добавляють по одній краплі 1 %-го спиртового розчину 
фенолфталеїну, який при наявності гідроксид-йонів OH¯ забарвлюється в 
малиновий колір. Одну пробірку залишають для контролю, в другу добавляють 
1-2 г амоній хлориду, який розчиняють при перемішуванні. Забарвлення 
помітно слабшає. Порівнюють колір цього розчину з кольором розчину в 
контрольній пробірці. 

3.У дві пробірки наливають по 3 мл оранжевого розчину калій дихромату 
К2Сr2O7. Одну пробірку залишають для контролю, а в другу добавляють 1-2 мл 5 
%-го розчину лугу. Забарвлення розчину змінюється з оранжевого на жовте. 
Якщо в цю саму пробірку долити 1-2 мл 5 %-го розчину хлороводневої кислоти, 
оранжеве забарвлення з’явиться знову. Це свідчить про те, що йонна рівновага 
зміщується залежно від зміни концентрації йонів у розчині. 

 Результати спостережень, відповідні рівняння реакцій і висновки 
записують у лабораторний журнал. 
  

Дослід 3. Визначення рН розчинів солей 
Реактиви і обладнання: Солі: натрій карбонат, алюміній хлорид, ферум 

(III) хлорид, натрій нітрат, натрій хлорид, універсальний лакмусовий папірець, 
штативи, пробірки, скляні палички. 

Виконання досліду  
У п’ять пробірок вносять відповідно по кілька кристаликів натрій 

карбонату, алюміній хлориду, ферум (III) хлориду, натрій нітрату і натрій 
хлориду. Наливають у кожну з них приблизно до половини дистильовану воду і 
перемішують до повного розчинення кристаликів. Визначають рН кожного 
розчину за допомогою універсального індикатора (див. дослід 3). 

Роблять висновки про те, які солі зазнають гідролізу. Складають рівняння 
гідролізу в йонній формі. Результати дослідів заносять у таблицю за формою: 

 
Номер 

пробірки 
Формула 

солі 
Індикатор 

 
Колір 

 
Величина рН 

 
Висновок 

 

      
      
      
      
      
 
Дослід 4. Вплив температури на гідроліз 
Реактиви і обладнання: 0,1 н розчин ферум (ІІІ) хлориду, 0,1 н розчин 

натрій ацетату, спиртівка, штатив з пробірками. 
Виконання досліду 
Перемішати у пробірці по 3 мл 0,1 н розчинів FeCl3 і CH3COONa, нагріти 

до кипіння. Спостерігати випадання бурого осаду основних оцтовокислих солей 
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феруму. Написати рівняння реакцій між FeCl3 і CH3COONa, а також гідролізу 
утвореної основної солі Fe (ОН) 2(СН3СОО). 

 
Дослід 5. Властивості буферних розчинів 
Реактиви і обладнання: 0,1 М розчини оцтової кислоти, натрій ацетату, 

хлороводневої кислоти і натрій гідроксиду, хімічні стакани на 50, 100 і 250 мл, 
піпетки на 5, 10 і 25 мл, скляні палички. 

Виконання досліду 
У стакані на 250 мл змішують 50 мл 0,1 М розчину оцтової кислоти і 50 мл 

0,1 М розчину натрій ацетату (розчини відбирають за допомогою піпеток). 
Відбирають по 25 мл приготовленої суміші (буферного розчину) і 

переносять у три стакани. В один з них добавляють 25 мл води, у другий — 50 
мл. В окремих пробах визначають рН кожного з розчинів за допомогою 
універсального індикатора. Результати досліду заносять у таблицю. Роблять 
висновок про вплив розбавляння на рН буферного розчину. Далі беруть шість 
стаканів на 50 мл. В два стакани переносять по 20 мл вихідного буферного 
розчину, в інші чотири — розбавлені буферні розчини (кожен розчин у два 
стакани). Стакани нумерують: № 1 і № 2 — вихідний розчин, № 3 і № 4 — 
розчин, розбавлений у співвідношенні 1 : 1, № 5 і № 6 — у співвідношенні 1 : 2. 

В стакани № 1, 3, 5 добавляють по 2 мл 0,1 М розчину НС1 і визначають 
рН за допомогою універсального індикатора, знову добавляють по 2 мл і потім 
по 10 мл, кожного разу визначаючи рН. 

Аналогічний дослід виконують, добавляючи відповідні об’єми 0,1 М 
розчину NaOH у стакани № 2, 4, 6. 

Роблять висновок про вплив концентрації буферного розчину на зміну рН. 
Результати дослідів заносять у таблицю за формою: 

 
№ 
 
 

Концентрація 
оцтової 
кислоти, 
моль/л 

 

Концентрація 
натрій 

ацетату, 
моль/л 

 

Величина рН після 
Розбав-
лення 

 

Добавляння 0,1 М 
розчину НС1, мл 

 

Добавляння 0,1 М 
розчину NaOH, мл 

 2 2 10 10 10 2 2 10 10 10 
1 0,05 0,05            

2 0,025 0,025            

3 0,167 0,167            

4 0,05 0,05            

5 0,025 0,025            

6 0,0167 0,167            

 

 
  Контрольні завдання: 

1. Чи всі речовини підлягають дисоціації? Які молекули дисоціюють на 
йони, а які ні? 
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2. Що таке ступінь електролітичної дисоціації? Як впливає 
температура, концентрація, природа розчиненої речовини і розчинника на 
ступінь електролітичної дисоціації? 

3. Чим відрізняються сильні електроліти від слабких? 
4. Яка сульфатна кислота є більш сильним електролітом: розбавлена чи 

концентрована? 
5. Як визначається йонний добуток води?Що є основою для визначення 

величини рН? 
6. Розкрийте взаємовплив зміни концентрацій йонів Н+ та ОН–. 
7. Що таке буферна ємність? Розкрийте механізм дії буферної системи. 
8. Яке фізіологічне значення гідролітичних процесів? 
9. Якими методами визначають величину рН? 

 
 

Лабораторна робота № 6 
Тема: ВОДА. ТВЕРДІСТЬ ВОДИ. 

 
  Запитання, які необхідно опрацювати до заняття: 

1. Фізичні та хімічні властивості води. 
2. Вода, як слабкий електроліт. Асоціація води. 
3. Механізм процесу і способи опріснення морської води. 
4. Тимчасова, постійна і загальна твердість води. 
5. Значення води для біологічних систем. 
6. Механізми очистки та стандарти якості питної води в Україні та світі. 

 
  Допоміжний теоретичний матеріал: 

Вода — найпоширеніша на земній кулі речовина. У природі вода 
зустрічається в твердому, рідкому і газоподібному станах. 

Природні води завжди мають домішки розчинених речовин, вміст яких 
змінюється в широких межах і залежить від походження води. У прісних водах 
(річкових, ґрунтових, дощових тощо) вміст розчинених речовин коливається в 
межах 0,01—0,05%, а в морських водах досягає 4%, у водах океанів — 3,5%. 
Крім розчинених речовин у природній воді є нерозчинні тверді часточки глини, 
піску, залишків тварин і рослин, які перебувають у завислому стані. 

Вода має велике значення для багатьох процесів. Вона бере активну 
участь у руйнуванні та розмиванні гірських порід, у життєдіяльності тваринного 
і рослинного світу, в регулюванні клімату тощо. 

Найбільша теплоємність з усіх питомих теплоємностей твердих і рідких 
речовин, здатність поглинати велику кількість теплоти під час випаровування 
(10,5 ккал/моль при 20° С) та під час замерзання (1,97 ккал/моль), наявність 
найбільшої густини при 4° С, збільшена молекулярна маса пари та інші 
властивості води привели до висновку, що молекули води у рідкому й твердому 
станах асоційовані: 

х Н2О↔ х  (Н2О) х  

Асоціація молекул води зумовлена в основному водневим зв’язком між 
ними. При нагріванні води ступінь асоціації зменшується. 
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При нагріванні вище від 1000° С вода помітно піддається термічній 
дисоціації: 

2Н2О↔ 2Н2 + 2О2 – 136,8 ккал. 
Вода дуже незначною мірою дисоціює на йони: 

Н2О ↔ Н+ + ОН– 
За допомогою вимірювання електропровідності води при 25° С визначено 

ступінь її дисоціації  = 1,8   10–9. Концентрація чистої води СН2О = 1000 г: 18 

г = 55,5 моль/л.  
Твердість води. Природну воду, що містить багато розчинних солей 

кальцію і магнію, називають твердою водою. М’яка вода містить цих солей мало 
або зовсім їх не містить. Твердість води буває тимчасова (зумовлена переважно 
розчинними гідрокарбонатами) і постійна (зумовлена хлоридами або 
сульфатами кальцію чи магнію). 

Тверда вода непридатна для пиття і багатьох технічних призначень. 
Наприклад, при кип’ятінні твердої води в парових котлах стінки його поступово 
вкриваються щільним шаром накипу, що підвищує витрату палива і прискорює 
спрацьовування котла. 

Натрієві солі жирних кислот, які входять до складу мила, реагують із 
солями кальцію і магнію, розчиненими у воді, з утворенням нерозчинних солей. 
Наприклад: 

2С17Н35СООNа + CaSO4 = Са(С17Н35СОО)2↓ + Na2SO4. 
На практиці твердість води усувають різними методами. Кип’ятінням води 

розкладають гідрокарбонати на нерозчинні карбонати, що випадають в осад, 
наприклад: 

Са(НСОз)2 = СаСО3↓ +Н2О + СО2. 
Дією розчину вапна Са(ОН)з гідрокарбонати перетворюють на карбонати 

за рівнянням реакції: 
Са(НСОз)2 + Са(ОН)2 =2СаСО3↓ + 2Н2О. 

   Розчином соди Na2CО3 кальцієві і магнієві розчинні солі осаджують у 
вигляді карбонатів. Наприклад:  

CaSO4+ Na2C03 = CaCO3↓ + Na2SO4. 
Для усунення з води йонів кальцію і магнію, а також йонів будь-якого 

розчиненого в ній електроліту, застосовують різні синтетичні смоли, які 
являють собою високомолекулярні органічні сполуки — Н-катіоніти і аніоніти. 
Н-катіоніти містять кислотні групи (—СООН, —SO3Н та ін.), які здатні 
обмінювати йони водню на йони металів, а аніоніти містять основні аміногрупи 
— NH2, які здатні приєднувати молекули кислот і утворювати нерозчинні солі. 
Взаємодію катіонітів і аніонітів з йонами розчинених електролітів можна 
виразити схематично рівняннями: 

RCOOH + Na+ = RCOONa + Н+; 
2RCOOH + Са2+ = (RCOО)2Ca + 2Н+; 

R’NH2+HCl = [R’NH3]Cl; 
2R/NH2 + H2SO4 = [R’NH3]2SO4,  

де R і R’ — складні радикали — залишки складних молекул відповідно 
катіоніту і аніоніту. 

Отже, при пропусканні води через катіоніт катіони розчинених в ній солей 
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заміщуються еквівалентною кількістю йонів водню, внаслідок чого 
утворюються кислоти, а при пропусканні через аніоніт утворені кислоти 
зв’язуються з ним. При цьому добута вода не поступається чистотою воді, 
добутій дистиляцією. 

Відпрацьовані Н-катіоніти і аніоніти регенерують, обробляючи їх 
відповідно концентрованою сульфатною кислотою і концентрованим їдким 
натром: 

2RCOONa + H2SO4= 2RCOOH + Na2SO4; 
[R/NH3]C1 + NaOH = R’NH2 + NaCI + H2О. 

Твердість води кількісно виражають кількістю грам-еквівалентів усіх 
сполук кальцію і магнію, розчинених в 1 м3 води, або кількістю міліграм-
еквівалентів, розчинених в 1 л води. Ясно, що числові значення обох виразів 
твердості води будуть однакові. Наприклад, якщо в 1 л води міститься 2 мг-екв 
солі магнію і 4 мг-екв солі кальцію, то твердість води буде 6 мг-екв/л, або 6 г-
екв/дм3. 

 
ХІД РОБОТИ 

Дослід 1. Виявлення йонів кальцію у воді. 
Реактиви і обладнання: водопровідна вода, розчин NH40H, розчин 

амоній оксалату (NН4)C2О4 , спиртівка, штатив з пробірками. 
Виконання досліду 
У пробірку наливають 3-4 мл водопровідної води, додають кілька крапель 

розчину NH40H і 3-4 мл розчину амоній оксалату (NН4)C2О4. Суміш нагрівають 
до кипіння. Помутніння розчину від осаду СаC2О4 свідчить про наявність у воді 
йонів Са2+. Записують рівняння реакції та спостереження. 

 
Дослід 2. Виявлення йонів магнію у воді.  
Реактиви і обладнання: водопровідна вода, розчин амоній карбонату 

(NН4)2СО3, розчин NH4Cl, розчину натрій гідрогенфосфату Na2HPО4, розчин 
NH40H, фільтрувальний папір, спиртівка, штатив з пробірками. 

Виконання досліду 
 Наливають у пробірку 3-4 мл водопровідної води, добавляють такий 

самий об’єм розчину амоній карбонату (NН4)2СО3 i 1-2 мл розчину NH4Cl. 
Суміш нагрівають до кипіння і фільтрують (якщо наявні йони Са2+, то випаде 
осад CaCO3). Відбирають 3-4 мл фільтрату у пробірку, доливають 1-2 мл 
розчину NH40H і 3-4 мл розчину натрій гідрогенфосфату Na2HPО4, розчин 
перемішують. Якщо осад утворюється не відразу, то пробірку з розчином 
залишають у штативі на 30 хв. Дрібнокристалічний осад, що утворюється, має 
склад MgNH4P04. Записують рівняння реакції. 

 
Дослід 3. Виявлення сульфат-йонів S0 2

4 у воді.  

Реактиви і обладнання: водопровідна вода, розбавлена хлороводнева 
кислота НС1, розчин барій хлориду ВаСІ2, штатив з пробірками. 

Виконання досліду 
Наливають у пробірку 3-4 мл водопровідної води, додають близько 1 мл 

розбавленої хлороводневої кислоти НС1, а потім 2-3 мл розчину барій хлориду 
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ВаСl2. Помітне помутніння розчину свідчить про наявність у воді йонів S0 2
4 . 

Записують рівняння реакції. 
 
Дослід 4. Виявлення йонів хлору С1 – у воді. 
Реактиви і обладнання: водопровідна вода, розбавлена нітратна кислота 

НNO3, розчин аргентум нітрату AgNO3, штатив з пробірками. 
 Виконання досліду 
У пробірку наливають 3-4 мл водопровідної води, додають близько 0,5мл 

розбавленої нітратної кислоти НNO3 і 4-5 крапель розчину аргентум нітрату 
AgNO3. Розчин перемішують. Випадання білого осаду або помутніння розчину 
свідчить про наявність у воді йонів С1–. Записують рівняння реакції. 

 
Дослід 5. Дія мильного розчину на тверду воду.  
Реактиви і обладнання: водопровідна вода, дистильована вода, 

спиртовий розчин мила, градуйовані піпетки, штатив з пробірками. 
Виконання досліду 
Одну пробірку до половини об’єму наповнюють дистильованою, а другу 

— водопровідною водою. У кожну пробірку додають по 0,5 мл відміряного 
градуйованою піпеткою спиртового розчину мила. Розчини в пробірках 
енергійно збовтують до утворення піни. Якщо піна швидко зникає, додають ще 
порції по 0,5 мл до утворення стійкої піни у пробірках. Порівнянням кількостей 
витраченого розчину мила на утворення стійкої піни в кожній з пробірок 
роблять відповідні висновки відносно твердості води. 

 
Контрольні завдання: 

1. Що таке асоціація води, чим вона зумовлена та на які властивості води 
впливає? 

2. Якими способами можна добути прісну воду з морської? 
3. Чим визначається тимчасова, постійна і загальна твердість води? 
4. Як утворюються в природі гідрокарбонати кальцію і магнію? 
5. Завдяки яким властивостям накипу доводиться перевитрачати паливо 

для нагрівання парових котлів? 
6. Яке значення води в природі та житті людини? 
7. Дайте порівняльну характеристику механізмам очистки та 

стандартам якості питної води в Україні та світі. 
 

 
Лабораторна робота № 7 

Тема: ОКИСНЮВАЛЬНО-ВІДНОВНІ РЕАКЦІЇ 
 

  Запитання, які необхідно опрацювати до заняття: 
 

1. Ступінь окиснення та валентність хімічного елемента. 
2.  Класифікація реакцій за зміною ступеня окиснення хімічних 

елементів. 
3. Механізм процесів окиснення та відновлення. Окисники та відновники. 
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4. Вплив середовища на перебіг окисно-відновної реакції. 
 

 
  Допоміжний теоретичний матеріал: 

Валентність хімічного елемента — це здатність до утворення хімічних 
зв’язків. Валентність елементів в йонних сполуках визначається кількістю 
втрачених або приєднаних електронів, яка відповідає позитивній та негативній 
електровалентності елементів або ступеню окиснення. Так, у хлориду натрію 
NaCl елемент Na має електровалентність +1, а СІ  –  електровалентність -1.  

Знак валентності доцільно зазначати і при утворенні деяких сполук, в яких 
не виявляється типовий йонний зв’язок. Хоч визначення знаку валентності у 
цьому випадку умовне, проте ним зручно користуватися, особливо у рівняннях 
окиснювально-відновних реакцій. Так, у молекулах типу H2O, BCl3 йонів немає, 
але тут можна говорити про ступінь окиснення елементів.  

Ступінь окиснення — це заряд елемента в сполуці, якщо припустити, що 
сполука складається з йонів. У найпростіших ковалентних сполуках значення 
позитивного ступеня окиснення елемента відповідає числу відтягнутих від 
атома електронних пар, а величина негативного ступеня окиснення — числу 
притягнутих атомом електронних пар. Наприклад, у молекулі хлориду водню 
НС1 хлор і водень одновалентні, але ступінь окиснення хлору вважають рівним  
–1, а водню +1. У молекулі N2 валентність атомів азоту дорівнює трьом, а 
ступінь окиснення — нулю, тому що зв’язок неполярний. 

Для визначення знаку ступеня окиснення доводиться користуватися 
співвідношенням електронегативностей зв’язаних атомів. Елементу з більшою 
електронегативністю відповідає негативний ступінь окиснення. Другий елемент 
у цій сполуці матиме позитивний ступінь окиснення. 

Для визначення ступеня окиснення треба пам’ятати, що алгебраїчна сума 
ступенів окиснення атомів, які утворюють молекулу, дорівнює нулю. Так, 
ступінь окиснення сірки в сульфатній кислоті визначають: ступінь окиснення 
кисню  –2, водню +1. Позначивши ступінь окиснення сірки через х, для 
молекули Н2SO4 запишемо таке рівняння: 

   21   ;042 х звідси  6х  

Хімічні реакції можна класифікувати за зміною ступеня окиснення 
елементів, які входять до складу реагуючих речовин та продуктів реакції. 

До першої групи відносять реакції, що відбуваються без зміни ступеня 
окиснення елементів. Наприклад: 

ВаСl2 + Nа2SО4 = BaSО4 + 2NaCl. 
До другої групи відносять реакції, що відбуваються із зміною ступеня 

окиснення елементів реагуючих речовин та продуктів реакції. Такі реакції 
називаються окиснювально-відновними. 

Зміна ступеня окиснення атомів елементів пов’язана з переходом 
валентних електронів від одних атомів або йонів до інших або зміщення 
електронів. 

Якщо ступінь окиснення атома в молекулі збільшується, атом 
окислюються і, навпаки, при відновленні атома ступінь його окиснення 
зменшується. 
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Прикладом окиснювально-відновної реакції може бути реакція витіснення 
металу з розчину його солі іншим металом: 

СuSО4 + Zn = Сu  + ZnS04. 
Металічний цинк, як відновник, сам окислюються, переходить в стан 

позитивного йона  Zn0 — 2е   = Zn2+  

і передає свої валентні електрони йону міді  
                                      Cu2+  + 2е = Сu  . 

Йони міді виступають у ролі окиснювача. 
Речовини, йони або атоми яких віддають електрони, називаються 

відновниками, а ті, що приєднують електрони — окиснювачами. Процес 
віддавання електронів називається окисненням, а процес приймання — 
відновленням. Отже, відновник окислюються, а окиснювач відновлюється. 
Процеси окиснення і відновлення завжди взаємопов’язані, тому що при цьому 
матеріальні частинки — електрони лише переміщуються, а не зникають і не 
утворюються. 

Для складання рівнянь окиснювально-відновних реакцій треба встановити 
ступінь окиснення кожного елемента, що входить до складу реагуючих сполук і 
продуктів реакції. Здебільшого для цього достатньо засвоїти такі відомості: 

1. Вільні атоми і молекули мають ступінь окиснення, що дорівнює нулю. 
У кожній молекулі сума позитивних ступенів окиснення дорівнює сумі 
негативних ступенів окиснення. 

2. Йон водню в усіх сполуках, за винятком гідридів металів, має ступінь 
окиснення +1 (у гідридах –1), лужні метали +1, лужноземельні +2, кисень в 
сполуках здебільшого має ступінь окиснення –2 (тільки в пероксосполуках  –1). 

Рівняння окиснювально-відновних реакцій можна записувати в 
молекулярній та йонній формах. Наприклад: 

КMnО4 + КІ + H2SO4   K2SO4 + MnSO4 + І2 + Н2О; 
МnО4

  +   Н+  +  І– → І2 + Мn2+ + Н2О. 
Щоб підібрати коефіцієнти для цих схематичних рівнянь, встановлюють 

окиснювач і відновник, визначають ступені окиснення атомів до і після реакції. 
За допомогою електронних рівнянь обчислюють зміну ступенів окиснення і 
встановлюють коефіцієнти для окиснювача та відновника. 

Враховуючи те, що кількість втрачених відновником електронів повинна 
дорівнювати кількості електронів, приєднаних окиснювачем, потрібно знайти 
спільний множник для двох електронно-йонних рівнянь за схемою: 

  27 5 MneMn 2       окиснювач (приймає електрони, відновлюється) 

222 IeI           5        відновник (віддає електрони, окиснюється) 

Множники 2 і 5 є коефіцієнтами відповідно перед перманганатом калію та 
молекулою йоду в рівнянні окиснювально-відновної реакції. 

Коефіцієнти електронно-йонних рівнянь можуть бути перенесені у 
молекулярне рівняння як основні, тобто коефіцієнти окиснювально-відновного 
процесу. Розглянуту реакцію виразимо так: 

 
2КmnО4 + 10КІ + H2SO4    2MnSO4 + 5І2 + ….. 

 
Нарешті, можна обчислити другорядні коефіцієнти, тобто ті, що стоять 
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перед сполуками, елементи яких не змінюють своїх ступенів окиснення. Отже, 
рівняння матиме такий остаточний вигляд: 

 
2КMnО4 + 10КІ + 8H2SO4  = 6K2SO4 + 2MnSO4 + 5І2 + 8Н2О. 

 
За поданою схемою підбирають коефіцієнти для будь-якого схематичного 

рівняння окиснювально-відновної реакції. Встановлюють, які продукти 
утворюються в процесі окиснювально-відновної реакції, на підставі досліду або 
іноді на підставі певних теоретичних міркувань, виходячи з властивостей 
окиснювачів та відновників. 

На процес окиснення-відновлення значною мірою впливають концентрації 
окиснювача та відновника. Збільшення концентрації окиснювача або зменшення 
концентрації відновника збільшує _окиснювальну_ дію окиснювача. Тому для 
кращого окиснення відновника (особливо, якщо відновник важко _окиснюється) 
беруть збільшену концентрацію окиснювача і зменшену концентрацію від-
новника. 

Речовини, до складу яких входять атоми, здатні приєднувати електрони, 
тобто понижувати свій ступінь окиснення, називаються окиснювачами. До 
окиснювачів відносять кисень, галогени, сірку, різні сполуки галогенів з 
позитивними ступенями окиснення: 
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До активних окиснювачів відносять також нітратну кислоту, 
концентровану сульфатну кислоту, солі металів з вищими ступенями окиснення. 

 Речовини, до складу яких входять атоми, здатні віддавати електрони, 
тобто підвищувати свій ступінь окиснення, називаються відновниками. До 
відновників належать вільні метали, оскільки вони здатні лише віддавати 
електрони. Чим активніший метал, тим активнішим відновником він є. Із сполук 
металів відновниками будуть ті, в яких той чи інший метал виявляє нижчу 
валентність. Наприклад: FeSO4, CuCl, SnCl2 тощо. 

Відновниками можуть бути галогеноводні та галогеніди, в яких ступінь 
окиснення галогенів дорівнює –1. 

Можливість і характер перебігу окисювально-відновного процесу 
залежить від середовища (кисле, нейтральне, лужне). Середовище може 
змінювати суть процесу. Визначаючи, в якому саме середовищі проводити 
реакцію, в кислому чи лужному, треба керуватись таким правилом: якщо йони 
Н+ під час реакції витрачаються, то реакцію треба вести в кислому середовищі; 
навпаки, якщо внаслідок реакції утворюються йони Н+ , то їх слід зв’язати, 
добавляючи в розчин луг або речовину, що дає йони ОН–. Йони Н+ 
витрачаються під час реакції окиснення і причина цього – аніони кисневих 
кислот, атоми кисню яких зв’язують йони водню в Н2О. Наприклад, у кислому 
середовищі сильний окиснювач марганець Мn7+ відновлюється до Мn2+. У 
лужному середовищі йони марганцю Мn2+ легше виступають відновниками, 
окиснюючись до Мn4+ (інколи до Мn6+). У нейтральному і слабко лужному 
середовищах як окиснення, так і відновлення сполук марганцю приводить до 
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утворення марганець _діоксиду. В сильно лужному середовищі сполуки 
марганцю окиснюються та відновлюються до ступеня окиснення +6. 

Реакції цього типу лежать в основі багатьох виробництв, наприклад, 
очищення металів, покриття одних металів іншими (цинкування, нікелювання, 
сріблення, золочення, хромування, тощо). Знання цих процесів має велике 
значення в боротьбі з корозією металів. 

 
ХІД РОБОТИ 

Дослід 1. Окиснювальні властивості йоду. 
Реактиви і обладнання: розчин натрій сульфіту Na2SO3,  розчин крох-

малю, розчин йоду, штатив з пробірками. 
Виконання досліду 
У пробірку наливають 1-2 мл розчину натрій сульфіту Na2SO3, і 3-5 мл 

розчину крохмалю. До утвореної суміші краплинами добавляють розчин йоду 
до стійкого темно-синього забарвлення крохмалю. Записують рівняння 
окиснювально-відновної реакції. 

Для порівняння у другу пробірку наливають 1 мл розчину крохмалю і 
додають кілька краплин  розчину йоду. Роблять висновки. 

 
Дослід 2. Відновлення йонів МnО4

– .  
Реактиви і обладнання: розчин натрій сульфіту Na2SO3, розбавлена 

H2S04 , розчин калій перманганату КМn04 , розчин NaOH, штатив з пробірками. 
Виконання досліду 
У пробірку наливають 3-4мл розчину Na2SO3 і стільки ж розбавленої 

H2S04. Потім краплями добавляють розчин калій перманганату КМn04. 
Дослід повторюють, взявши замість розчину H2S04 розчин NaOH. Як 

впливає середовище на перебіг реакції? 
 
Дослід 3. Відновлення діхромат-йонів Сг207

2– в кислому середовищі.  
Реактиви і обладнання: розчин сульфіту натрію Na2SO3, розбавлена 

H2S04, розчин калій дихромату K2Сг207, штатив з пробірками. 
Виконання досліду 
У пробірку наливають 2-3 мл розчину калій дихромату K2Сг207, стільки ж 

розчину розбавленої H2S04 і 3—4 мл розчину Na2SO3. Звертають увагу на зміну 
забарвлення розчину, записують рівняння окиснювально-відновної реакції. 

 
  Контрольні завдання: 

1. У чому суть хімічного процесу окиснення-відновлення? 
2. Які речовини, атоми або йони називаються окиснювачами і 

відновниками? 
3. Якої послідовності рекомендується додержуватись при складанні 

рівнянь окиснювально-відновних реакцій? 
4. Охарактеризуйте вплив рН середовища на перебіг окисно-відновної 

реакції. 
5. Яке практичне значення мають окиснювально-відновні реакції? 
6. Закінчіть рівняння реакцій, вкажіть окисник, відновник, складіть 
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електронний баланс: 
Cr2O3 + O2 + NaOH  Na2CrO4 + ...  
S + KOH  K2SO3 + K2S + ...  
MnO2 + KClO3 + KOH  K2MnO4 + KCl + ...  
Ni2O3 + HNO3  Ni(NO3)2 + O2 + ...  

 
 

Лабораторна робота № 8 
Тема: КЛАСИ НЕОРГАНІЧНИХ СПОЛУК 

 
  Запитання, які необхідно опрацювати до заняття: 

1.  Класифікація неорганічних сполук. 
2. Оксиди (характеристика, класифікація, властивості, добування, 

номенклатура). 
3. Основи (характеристика, класифікація, властивості, добування, 

номенклатура). 
4. Кислоти (характеристика, класифікація, властивості, добування, 

номенклатура). 
5. Амфотерні гідроксиди (характеристика, класифікація, властивості, 

добування, номенклатура). 
6. Солі (характеристика, класифікація, властивості, добування, 

номенклатура). 
 

  Допоміжний теоретичний матеріал: 
Найважливішими класами неорганічних сполук за функціональними 

ознаками є оксиди, основи, кислоти, амфотерні гідроксиди, солі. 
Оксиди. Оксидами називають бінарні оксигеновмісні сполуки, в яких 

Оксиген виявляє негативний ступінь окиснення –2. Отже, до оксидів належать 
майже всі бінарні сполуки елементів з Оксигеном крім сполуки Оксигену з 
Флуором – OF2. 

За хімічними властивостями оксиди поділяють на солетвірні і 
несолетвірні. 

До солетвірних належать оксиди, які під час певних хімічних реакцій 
здатні утворювати солі. Наприклад: 

Са(ОН)2 + СО2 = СаСОз + Н2О; СаО + 2НС1 = СаС12 + Н2О. 
Несолетвірними є оксиди, які не здатні утворювати солі. Наприклад: NO, 

CO, SiO тощо (таких оксидів відомо мало). 
Солетвірні оксиди, в свою чергу, поділяють на основні, кислотні та 

амфотерні. 
Основними називають оксиди, гідрати яких є основами. До них, як 

правило, належать оксиди металів (не всі): Li2O3, Na2O, K2O, MgO, MnO, Mn2O3, 
CrO, La2O3, BaO, СаО тощо. Основні оксиди здатні реагувати з ангідридами 
кислот та кислотами і не реагують з основними оксидами та основами. 
Більшість основних оксидів не вступає у взаємодію з водою, з нею реагують 
тільки оксиди лужних та лужноземельних металів і оксид талію(І) з 
утворенням лугів. 
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За агрегатним станом основні оксиди –  тверді тіла. 
До кислотних належать оксиди, які з водою утворюють кислоти, тому їх 

часто називають ангідридами. Кислотними оксидами є: N2O3, NO2, N2O5, SO3, 
CrO3, V2O5 тощо. Кислотні оксиди реагують з основними, амфотерними 
оксидами та основами з утворенням солей. Наприклад: 

SO2 + Са(ОН)2 = CaSO3 + Н2О; SO2 + СаО = CaSO3. 
Більшість кислотних оксидів безпосередньо реагує з водою з утворенням 

кислот. 
Амфотерні оксиди одночасно виявляють властивості і кислотних і основних 

оксидів. Наприклад: 
ZnO + 2NaOH + H2O = Na2[Zn(OH)4]; ZnO + H2SO4 = ZnSO4 + H2O. 
До амфотерних оксидів належать: А12О3, ZnO, Сг2О3, MnO2, SnO, SnO2, 

PbO, PbO2, UO3 та ін. Вони, як і основні оксиди, за звичайних умов перебувають у 
твердому стані, у воді не розчиняються. 

Основи. Основами називають сполуки, які складаються з катіонів металу і 
гідроксид-іонів ОН–. Кількість гідроксид-іонів у молекулі основи визначає її 
кислотність. Наприклад, NaOH – однокислотна основа, Са(ОН)2 –двокислотна і 
т. д. 

З погляду теорії електролітичної дисоціації, основи — це речовини, які під 
час дисоціації утворюють гідроксид-іони ОН– та катіони металу: 

NaOH = Na+ + ОН–. 
З хімічного погляду для основ характерна взаємодія із сполуками кислотної 

природи. 
За здатністю основ розчинятись у воді їх поділяють на розчинні і нерозчинні. 

Розчинні основи називають лугами. 
Основи взаємодіють з кислотами та кислотними оксидами з утворенням солей: 
Са(ОН)2 + 2НС1 = СаС12 + 2Н2О; Са(ОН)2 + SO3 = CaSO4 + Н2О.  
Кислоти. Кислотами називають сполуки, до складу молекул яких входять 

атоми Гідрогену, здатні заміщуватись на атоми металу з утворенням солей. 
З погляду теорії електролітичної дисоціації, кислоти – це речовини, які під час 

дисоціації утворюють йони Гідрогену Н+ й інших позитивно заряджених йонів не 
дають. Наприклад, 

HNO3 = Н+ + NО3
–. 

Кількістю атомів Гідрогену у кислоті, здатних заміщуватись на метал, 
визначається основність кислоти. Наприклад, НС1 — одноосновна кислота, H2SO4 
— двохосновна, Н3РО4 — триосновна і т. д. У деяких кислотах не всі атоми 
Гідрогену здатні заміщуватись на метал. Так, Н3РО2 — одноосновна кислота, 
Н3РО3 — двохосновна. 

За силою кислоти поділяють на три групи: сильні (HNO3, H2SO4, НСlO4, 
НІ, HBr, HC1 тощо), середні (Н3РО4, H2SO3, HSCN та ін.) і слабкі (Н3ВО3, Н2СО3, 
HCN, HNО2, H2S тощо). 

Часто кислоти поділяють за окиснювальною здатністю на кислоти-окисники 
(HNO3, НСlO3, НС1О2, НС1О, HN02, H2SO4 (конц.), НСlO4 (конц.) тощо) та 
кислоти-неокисники (НС1, НВг, НІ, Н3РО4, H2SO4 (розб.), НСlO4 (розб.) тощо). 
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За складом кислоти поділяють на безоксигенові (НС1, HN3, H2S, HCN), 
оксигеновмісні прості (HNO3, H2SO4, Н3РО4 тощо), ізополікислоти (H2S2O7, 
H2B4O7 тощо) та гетерополікислоти (Н3[Р(Мо3О10)4], H4[Si(W3O10]4). 

Частину молекули кислоти після відщеплення від неї йона (йонів) Гідрогену 
називають кислотним залишком. Наприклад, для кислот HNO3, H2CO3 і Н3РО4 
кислотними залишками відповідно будуть: одновалентний нітрат-іон NO3

– 
двовалентний карбонат-іон СО3

2–, тривалентний фосфат-іон Р04
3–. 

Гідроген витискується з кислот багатьма металами, при цьому виділяється 
водень і утворюються відповідні солі: 

Zn + 2HC1 = ZnCl2 + H2. 
Кислоти здатні взаємодіяти з основними й амфотерними оксидами, 

амфотерними гідроксидами, основами, простими й основними солями з 
утворенням солей. 

Кислоти добувають багатьма методами. Більшість оксигеновмісних кислот 
утворюється під час взаємодії їхніх ангідридів з водою: 

SO3 + Н2О = H2SO4. 
Деякі кислоти добувають, діючи на їхні солі сильнішими та менш леткими 

кислотами: 
2NaCl + H2SO4 = Na2SO4 + 2HCl. 
Наведемо систематичні назви найпоширеніших кислот: 
НС1 — хлоридна 
HNO3 — нітратна 
H2SO4 — сульфатна 
H2SO3 — сульфітна 
НРО3 — метафосфатна 
Н3РО4 — ортофосфатна 
Н3РО3 — ортофосфітна 
Н4Р2О7 — дифосфатна 

Н2СО3 — карбонатна 
H2S2O3 — тіосульфатна 
НС1О — гіпохлоритна 
НС1О2 — хлоритна 
НС1О3 — хлоратна 
НС1О4 — перхлоратна 
Н2СгО4 — хроматна 
Н2Сг2О7 — дихроматна 

 
Амфотерні гідроксиди. Амфотерними називають такі гідроксиди, які є слабкими 

електролітами і під час дисоціації одночасно утворюють незначні кількості йонів 
Гідрогену Н+ і гідроксид-іонів ОН–. 

Амфотерні гідроксиди відповідають амфотерним оксидам: Zn(OH)2) А1(ОН)3, 
Сг(ОН)3, Рb(ОН)2, Ве(ОН)2 тощо. 

Солі. Солі можна розглядати як продукт повного або часткового заміщення 
атомів Гідрогену у кислотах на атоми металів або як продукти повного або 
часткового заміщення гідроксид-іонів в основах на кислотні залишки. 

З погляду теорії електролітичної дисоціації солі — це речовини, які під час 
дисоціації розщеплюються на катіони металів і аніони кислотних залишків: 

Na3PO4 = 3Na+ + РО4
3–. 

Розрізняють середні, кислі, основні, подвійні, змішані і комплексні солі. 
Середні солі — це продукти повного заміщення атомів Гідрогену на атоми 

металу в молекулах кислот (K2SO4, Na2CO3, K3PO4 тощо). 
Кислі солі — це продукти неповного заміщення атомів Гідрогену на атоми 

металу в молекулах кислот (NaHCO3, KHSO4, Na2HPO4 тощо). їх добувають 
неповною нейтралізацією багатоосновних кислот основами, дією відповідних 
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кислот на середні солі, гідролізом солей, утворених слабкими багатоосновними 
кислотами. 

Кислі солі виявляють властивості як солей, так і кислот — незаміщений 
атом Гідрогену в них може заміщуватись з утворенням середніх солей. Наприклад, під 
дією на гідрогенокарбонат натрію NaHCO3 лугу NaOH відбувається реакція 

NaHCO3 + NaOH = Na2CO3 + Н2О. 
Основні солі — це продукти неповного заміщення гідроксид-іонів у 

багатокислотних основах або амфотерних гідроксидах на кислотні залишки 
(Mg(OH)Cl, Zn(OH)Cl тощо). Основні солі подібно до основ здатні реагувати з 
кислотами з утворенням нормальних солей. Наприклад: 

Mg(OH)Cl + НС1 = MgCl2 + Н2О. 
Подвійні солі — це продукти заміщення атомів Гідрогену в молекулах 

кислот на атоми двох металів (KA1(SO4)2, NaKSO4 тощо). 
Змішані солі — це середні солі, в молекулах яких атом металу сполучений 

з двома різними кислотними залишками. Прикладом може бути хлорне вапно 
— кальцієва сіль хлоридної та гіпохлоритної кислот:  

СІ—Са—ОСІ. 
Подвійні солі добувають нейтралізацією будь-якої багатоосновної 

кислоти двома основами або одночасною кристалізацією різних солей. 
 

ХІД РОБОТИ 
Дослід 1. Добування купрум (ІІ) оксиду з міді  
Реактиви й обладнання: дріт або пластина міді, штатив, спиртівка. 
Виконання досліду 
Затиснутий в тигельні щипці дріт (або пластинку) з міді нагрівають у 

верхній зоні полум’я пальника до почорніння. Записують спостереження і 
рівняння реакції:____________________________________________________ 
___________________________________________________________________ 
 

Дослід 2. Дослідження властивостей основних оксидів 
Реактиви й обладнання: порошок купрум оксиду (CuO),10%-й розчин 

натрій гідроксиду (NaOH), 10%-й розчин сульфатної кислоти (H2SO4), піпетки, 
штатив з пробірками, спиртівка. 

Виконання досліду 
У дві пробірки насипають по 1 г порошка купрум оксиду. В одну 

пробірку доливають 3-5 мл 10%-го розчину NaOH, у другу – стільки ж 10%-го 
розчину H2SO4. Вміст кожної пробірки обережно нагрівають до кипіння і дають 
відстоятись. Записують спостереження і рівняння 
реакції:____________________________________________________________
__________________________________________________________________ 

 
Дослід 3. Дослідження амфотерності оксидів  
Реактиви й обладнання: ферум (Ш) оксид (Fe2O3), 10%-й розчин натрій 

гідроксиду (NaOH), 10%-й розчин хлоридної кислоти (НС1), піпетки, штатив з 
пробірками, спиртівка. 
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Виконання досліду 
У дві пробірки насипають 0,5 г ферум (Ш) оксиду Fe2O3. До однієї порції 

доливають 2 мл  10%-го розчину НС1, до другої – стільки ж 10%-го розчину 
NaОН.  Вміст кожної з пробірок нагрівають до кипіння. На підставі результатів 
досліду роблять висновки про амфотерність оксиду Fe2O3. Записують рівняння 
реакцій: 1)________________________________________ 
2)_________________________________________________________________ 

 
Дослід 4. Забарвлення індикаторів 
Реактиви й обладнання: дистильована вода, 10%-й розчин натрій 

гідроксиду (NaOH), 10%-й розчин хлороводневої кислоти (НС1), індикатори: 
метилоранж та фенолфталеїн, піпетки, штатив з пробірками. 

Виконання досліду 
Беруть шість пробірок. У перші дві пробірки наливають по 2 мл 

дистильованої води, у другі дві – 2 мл розбавленого розчину хлороводневої 
кислоти, у треті дві – 2 мл розчину натрій гідроксиду. Далі у кожну пару 
пробірок додають по 1 краплі відповідно метилоранжу та фенолфталеїну. 

Результати спостережень записують у таку таблицю: 
 

Середовище Забарвлення індикатора 

Метилоранжу Фенолфталеїну 
Нейтральне    
Кисле    
Лужне    

 
Дослід 5. Добування кальцій гідроксиду 
Реактиви й обладнання: дистильована вода, кальцій оксид (СаО), 

піпетки, штатив з пробірками. 
Виконання досліду 
Беруть пінцетом шматочок кальцій оксиду й опускають у суху пробірку. 

Дно пробірки прикладають до долоні руки, додають 2-3 краплі води, і, 
відчувши, що дно пробірки нагрілось, додають ще 5-10 мл води. Пробірку 
енергійно струшують, дають відстоятися осаду або фільтрують розчин. 
Встановлюють реакцію середовища добутого розчину індикаторами і 
записують рівняння реакції:___________________________________________ 

 
Дослід 6. Добування купрум (ІІ) гідроксиду 
Реактиви й обладнання: розчин купрум сульфату (CuSO4), розчин натрій 

гідроксиду (NaOH), лакмусовий індикатор, піпетки, штатив з пробірками, 
спиртівка. 

Виконання досліду 
Наливають у пробірку 2-3 мл CuSO4, і додають розчин натрій гідроксид 

спочатку краплями, до появи осаду, а потім надлишок до утворення слабкого 
лужного середовища (посиніння лакмусового папірця). Спостерігають за 
зміною забарвлення осаду. Розчин з осадом нагрівають до повного почорніння 
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осаду. Записують рівняння реакції, роблять 
висновки:__________________________________________________________ 
___________________________________________________________________ 

 
Дослід 7. Дослідження амфотерності гідроксидів  
Реактиви й обладнання: розчини солей: цинк сульфату (ZnSO4), 

алюміній  (ІІІ) хлориду (AlCl3), магній хлориду (MgCl2), марганець хлориду 
(MnCl2), 2 н. розчин натрій гідроксиду (NaOH), 30 % розчин хлороводневої 
кислоти (НСl), лакмусовий індикатор, піпетки, штатив з пробірками, спиртівка. 

Виконання досліду 
Наливають в окремі пробірки по 2-3 мл одного з розчинів солей: ZnSO4, 

AlCl3, MgCl2, MnCl2. До кожного з розчинів додають по одній краплі 2н. розчину 
NaOH доти, доки осад, що утворюється, не перестане розчинятися при 
збовтуванні. Половину вмісту кожної з пробірок відливають в інші пробірки. В 
одну з них додають 4-5 мл розчину хлороводневої кислоти, в іншу – 4-5 мл 2 н 
розчину NaОH. За розчиненням осадів роблять висновок, які з добутих 
гідроксидів є амфотерними. Записують рівняння реакцій:__________________ 
___________________________________________________________________
___________________________________________________________________ 
_____________________________________________________________________ 

 
Дослід 8. Добування нерозчинних солей  
Реактиви й обладнання: розчини солей: барій хлорид (ВаС12), натрій 

сульфат (Na2SO4), плюмбум (ІІ) нітрат (Pb(NO3)2), натрій йодид (NaI), кальцій 
хлорид (CaCl2), натрій нітрат (NaNO3), алюміній хлорид (AlCl3), піпетки, 
штатив з пробірками. 

Виконання досліду 
У пробірку наливають 1-2 мл розчину барій хлориду ВаС12 і стільки ж 

розчину натрій сульфату Na2SO4. До утвореного осаду додають воду до 
наповнення пробірки, щоб переконатися, що утворений осад практично не 
розчиняється. Аналогічні досліди проводять між плюмбум (ІІ) нітратом та 
натрій йодидом. 

Щоб упевнитись, що не всі солі реагують між собою, змішують розчини 
таких солей: кальцій хлорид і натрій нітрат, алюміній хлорид та натрій 
сульфат. Роблять висновки.___________________________________________ 
___________________________________________________________________ 
___________________________________________________________________ 

 
  Контрольні завдання: 

1. Наведіть графічні формули та назвіть такі сполуки Оксигену: А12О3, 
Р4О10, N2O3, FeO, SiO2. Якими способами можна добути кожну з цих сполук? 

2. Які з наведених речовин реагують з хлоридною кислотою і які з 
гідроксидом натрію: ВаО, А1(ОН)3, Н3РО4, Р4О10, Са3(РО4)2, NaHCO3, 
Fe(OH)3? Напишіть рівняння відповідних реакцій. 

3. Наведіть графічні формули солей (ZnOH)2SO4, CaHPO4, Са(НСО3)2, 
Ca(NO3)2. 
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4. За допомогою яких реакцій можна здійснити такі перетворення: 
Fe2O3→Fe2(SO4)3→Fe(OH)3 →FeCl3? 
5. Скільки потрібно взяти цинку, щоб витіснити 25 г міді з розчину 

купрум (ІІ) сульфату? 
6. Який об'єм вуглекислого газу (н.у.) виділиться під час термічного 

розкладання 400 г кальцій карбонату? 
7. За допомогою яких реакцій можна добути Fe(OH)3, Zn(OH)2, NaOH? 
8. Якими способами можна добути H2SO4, HCl, H2SO3? 
9. Напишіть рівняння реакцій десяти способів добування CuSO4. 
10. Складіть рівняння реакцій утворення середніх солей з кислих і 

основних: Na2HPO4, NaH2PO4, Ca(H2PO4)2, KHSO4, Sr(HCO3)2, CaHPO4, 

Bi(OH)2NO3, Sn(OH)Cl, Sn(OH)NO3, A1(OH)C12, Fe(OH)(NO3)2. 

 
Лабораторна робота № 9 

Тема: ГІДРОГЕН ТА ВОДЕНЬ 
 

 Запитання, які необхідно опрацювати до заняття: 
1. Загальна характеристика та поширення в природі. 
2. Властивості та застосування. 
3. Двоїстість положення в періодичній системі хімічних елементів. 
4. Добування водню. 
5. Застосування водню.  

 
  Допоміжний теоретичний матеріал: 

Водень — це проста речовина, утворена елементом Гідрогеном. 
Відповідно до конфігурації атома Гідрогену s1 йому властиві як процеси, 
зумовлені зміщенням електрона до більш електронегативного атома, так і 
притягання електрона (прагнення створити електронний шар 1s2, наприклад у 
гідридах . 

Позитивна поляризованість атомів Гідрогену виявляється в його 
численних сполуках з ковалентним типом зв'язку. За звичайних умов серед 
них є гази, рідини, тверді речовини. 

Завдяки здатності утворювати водневі зв'язки і вступати в донорно-
акцепторну взаємодію НС1, Н2О, H3N, що перебувають у рідкому стані, є 
добрими йонізуючими розчинниками. 

 Водень — безбарвний газ, без запаху, легший за повітря її 14,5 раза. 
Температура кипіння скрапленого водню становить — 252,8 °С. У воді 
розчиняється мало: 1,9 об'єму водню в 100 об'ємах води за температури 14 °С. 

За хімічними властивостями водень за звичайних умов порівняно 
малоактивний, безпосередньо сполучається лише і фтором і хлором (при 
освітленні). За підвищеної температури сполучається з багатьма неметалами та 
металами: 

2Na + Н2 = 2NaH. 
Під час нагрівання водень здатний відновлювати оксиди багатьох 

металів, наприклад: 
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CuO + Н2 = Cu + Н2О –129,5 кДж. 
Під дією на водень за низького тиску тихого електричного розряду 

утворюється атомарний водень: 
Н2 =2Н + 436 кДж. 

Атомарний водень хімічно активний. На холоді він сполучається з 
киснем, сіркою, азотом, фосфором, арсеном, силіцієм, ртуттю тощо.  

Водень горить у кисні, фторі, хлорі, здатний утворювати з ними 
вибухові суміші. 

З Оксигеном Гідроген утворює дві сполуки: воду та пероксид гідрогену. В 
лабораторії водень добувають дією цинку на хлоридну або сульфатну кислоту. 
Іноді для добування водню використовують алюміній, який легко 
розчиняється в лугах.  

 
ХІД РОБОТИ 

Застереження. Під час проведення дослідів з воднем потрібно пам'ятати 
про легку займистість і вибуховість його в суміші з повітрям. Забороняється 
запалювати водень, що виділяється з приладу, де відбувається реакція, не 
впевнившись у його чистоті, інакше може статися вибух всередині приладу. 

 
Дослід 1. Одержання водню при взаємодії металів з кислотами. 
Реактиви й обладнання: 10%-й розчин хлороводневої кислоти (НС1), 

шматочки Mg, Al, Fe, піпетки, штатив з пробірками. 
Виконання досліду 
У три пробірки поміщають по 1-2 шматочки Mg, Al, Fe і доливають в 

кожну з них по 1 мл розчину НСl. При цьому спостерігається: 
_____________________________________________________________________ 

Реакції відбуваються за рівняннями: 
1)_____________________________________________________ 

2)_____________________________________________________ 

3)_____________________________________________________ 

 
Дослід 2. Горіння водню та дослідження продуктів горіння водню 
Реактиви й обладнання: цинк гранулами, 2 н. розчин сульфатної кислоти 

(H2SO4), пробірка з газовідвідною трубкою, піпетки, сірники, штатив з 
пробірками. 

Виконання досліду 
У пробірку помішають декілька кусочків цинку й доливають 2 мл 2 н. 

розчину H2SO4. Пробірку накривають пробкою з газовідвідною трубкою. Якщо 
водень, що виділяється, буде у суміші з повітрям, то при підпалюванні він 
вибухає. Тому спочатку перевіряють його чистоту. Для цього водень збирають у 
перевернуту догори дном пробірку і підносять сірник до дна отвору. Якщо не 
спостерігається різкого звуку і водень займається блідо-блакитним полум’ям – 
водень чистий. Після цього підпалюють водень на виході з газовідвідної трубки. 
Полум’я водню накривають склянкою. Поява краплин на холодних стінках 
склянки засвідчує присутність води, яка утворюється з водню і кисню. 
Записують відповідні рівняння реакцій. 
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1)_______________________________________________________ 
2)_______________________________________________________ 
 
Дослід 3. Вивчення відновних властивостей водню 
Реактиви й обладнання: купрум (ІІ) оксид, прилад для добування 

водню, спиртівка, штатив з пробірками. 
Виконання досліду  
Суху пробірку закріплюють у лапці штатива трохи похило догори дном. 

В пробірку недалеко від дна кладуть маленьку порцію порошку купрум (ІІ) 
оксиду. 

Складають прилад для добування водню. Впевнившись, що водень 
надходить чистий, пропускають його за допомогою відвідної трубки у 
пробірку з купрум (ІІ) оксидом спочатку за кімнатної температури, а потім при 
нагріванні. Спостерігають за відновленням купруму та за конденсацією 
краплин води на холодних стінках пробірки. Після відновлення купруму 
пальник гасять і дають пробірці охолонути. Реакція відбувається за рівняням: 
___________________________________________________________________ 

 
Дослід 4. Порівняння властивостей молекулярного та атомарного 

водню  
Реактиви й обладнання: розчин ферум (ІІІ) хлориду (Fe(Cl)3), 2 н. розчин 

хлороводневої кислоти (НСl), цинк гранулами, розчин натрій гідроксиду 
(NaOH), прилад для добування водню, піпетки, штатив з пробірками. 

Виконання досліду 
У дві пробірки наливають по 2 мл розчину ферум (ІІІ) хлориду та додають 

1 мл 2 н. розчину НСl. В одну пробірку вміщують шматочок цинку, а в іншу 
пропускають водень з приладу для добування водню. Стежать за зміною 
забарвлення солі Феруму у пробірках. Через 2-3 хв в кожну з пробірок 
доливають розчин натрій гідроксиду до утворення осадів. За різницею 
забарвлення осадів у пробірках переконуються у відмінності відновних 
властивостей молекулярного й атомарного водню. Записують рівняння реакцій: 

1)____________________________________________________________ 
2)____________________________________________________________ 
3)____________________________________________________________ 
 

  Контрольні завдання: 
1. Розкрийте причини «двоїстості» положення гідрогену в таблиці 

Д.Мендєлєєва та окресліть риси подібності з елементами ІА та VIIА підгруп. 
2. Що таке гідроген в момент виділення? Чим він відрізняється за 

хімічними властивостями від молекулярного водню? 
3. Охарактеризуйте ізотопи гідрогену та розкрийте поширення їх на 

Землі та в космосі? 
4. Наведіть приклади сполук Гідрогену з металами і неметалами.  
5. У скільки разів легші 1 м3 водню і 1 м3 гелію від 1 м3повітря (н. у.)? 
6. Розкрийте перспективи застосування водню. 
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Лабораторна робота № 10 

Тема: ОКСИГЕН ТА КИСЕНЬ 
 

  Запитання, які необхідно опрацювати до заняття: 
1. Загальна характеристика елементів VIА групи (підгрупи оксигену). 
2. Властивості та застосування кисню. 
3. Характеристика процесів дихання, гниття та горіння. 
4. Добування кисню. 
5. Озон. Озоновий шар. Загальна характеристика, значення в природі. 

Добування озону. 
6. Властивості та застосування озону. 

 
 Допоміжний теоретичний матеріал: 

Кисень – речовина, утворена елементом Оксигеном, що належить до 
головної підгрупи шостої групи періодичної системи елементів Д. І. 
Менделєєва. Електронна формула атома Оксигену 1s22s22p4. Оксиген у 
сполуках з металами і Гідрогеном виявляє ступінь окиснення –2, може також 
виявляти ступінь окиснення –1. 

Оксиген – найпоширеніший елемент на Землі (становить близько 
половини її маси). У вигляді простої речовини – кисню входить до складу 
повітря (23,2% за масою). У зв'язаному стані Оксиген входить до складу води, 
кварцу, силікатів, алюмосилікатів, сполук тваринного і рослинного 
походження. 

У техніці кисень добувають скрапленням повітря. Чистий кисень 
отримують електролізом води. 

У лабораторії кисень добувають розкладанням оксигеновмісних сполук, 
під час нагрівання яких виділяється кисень (КМпО4, КСІОз, K2Cr207, HgO 
тощо). 

Слід пам'ятати, що деякі багаті на Оксиген сполуки здатні вибухати. 
Наприклад, КС103, Na2O2 за наявності органічних сполук розкладаються з 
руйнівним вибухом. 

Кисень — безбарвний газ без запаху, трохи важчий за повітря: маса 1 л 
кисню за нормальних умов дорівнює 1,43 г, а маса 1 л повітря – 1,293 г. 
Розчинність кисню у воді невелика: в 100 об'ємах води за 0 °С розчиняється 4,9 
об'єму кисню, а за 20 °С – 3 об'єми. 

Скраплений кисень, що є блакитною рідиною, кипить за –183 °С, при 
охолодженні нижче –19 °С кисень замерзає. Твердий кисень має температуру 
плавлення –219 °С. Критична температура кисню, тобто температура, вище 
якої він не скраплюється, становить –118 °С, критичний тиск кисню – 5035,85 
кПа. 

Більшість металів та неметалів енергійно сполучається з киснем. 
Для Оксигену, що входить до складу більшості сполук, характерні 

ступені окиснення –2 і –1; оксигеновмісних сполук з іншими ступенями 
окиснення Оксигену мало і вони не знайшли широкого застосування. 
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Найпоширенішою і найважливішою сполукою Оксигену зі ступенем 
окиснення –2 є вода Н2О. Важливими сполуками Оксигену, де він виявляє 
ступінь окиснення –2, є оксиди. 

 
ХІД РОБОТИ 

Дослід 1. Одержання кисню термічним розкладанням калій 
перманганату  

Реактиви й обладнання: порошок калій перманганату (КМnО4), сірники, 
газовий пальник або спиртівка, сірники, штатив з пробірками. 

Виконання досліду 
У суху закріплену в штативі пробірку вносять 0,5-1 г калій перманганату 

(КМnО4), прожарюють його і визначають наявність кисню за жевріючою 
скіпкою не торкаючись поверхні розплавленої солі (щоб уникнути вибуху). 
Записують рівняння реакції термічного розкладання калій перманганату: 
____________________________________________________________________ 

 
Дослід 2. Вивчення горіння в кисні сірки 
Реактиви й обладнання: сірка, циліндр з киснем, скляна пластина для 

закривання циліндра, дистильована вода, лакмусовий папір, сірники, ложка 
для спалювання. 

Виконання досліду 
У ложку для спалювання кладуть шматочок колодочкової сірки, 

запалюють її (під тягою) полум’ям пальника і вносять у циліндр з киснем. 
Звертають увагу на відмінність горіння сірки у повітрі і в кисні. Після 
згоряння сірки в циліндр вливають 10-20 мл дистильованої води, закривають 
склом і енергійно струшують. Опускають лакмусовий папірець і спостерігають 
за зміною його забарвлення. Пояснюють отриманий результат. Записують 
рівняння реакцій: 

1)____________________________________________________________ 
2)____________________________________________________________ 
 
Дослід 3. Дослідження горіння в кисні простих і складних речовин 
Реактиви й обладнання: шматочок деревного вугілля, червоний 

форфор, стрічка магнію, порошок ферум сульфіду (FeS), порошок цукру 
(сахарози), п’ять циліндрів з киснем, скляні пластини для закривання 
циліндрів, дистильована вода,  сірники, ложка для спалювання. 

Виконання досліду 
Виконують аналогічний за попереднім дослід: а) з деревним вугіллям, б) 

червоним форфором, в) стрічкою магнію, г) порошком ферум сульфіду (FeS), 
д) порошком цукру (сахарози). Записують рівняння відповідних реакцій. 

1)___________________________________________________________ 
2)___________________________________________________________ 
3)___________________________________________________________ 
4)___________________________________________________________ 
5)___________________________________________________________ 
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Дослід 4. Окиснювальні властивості пероксиду водню 
Реактиви й обладнання: розчин калій йодиду (KI), розчин пероксиду 

водню (H2O2), розчин сульфатної кислоти (Н2SO4) розчин крохмалю, піпетки, 
штатив з пробірками. 

Виконання досліду 
У пробірку вносять 5 крапель розчину калій йодиду, підкисленого 

сульфатною кислотою, і 3 краплини розчину пероксиду водню. Спостерігають 
за зміною кольору розчину. Випробовують розчин на наявність йоду за 
допомогою 1-2 крапель крохмалю. Записують рівняння реакцій:  

1)______________________________________________________________ 
2)______________________________________________________________ 
 
Дослід 5. Окислювальні властивості пероксиду водню 
Реактиви й обладнання: розчин плюмбум нітрату (Pb(NO3)2)), розчин 

натрій сульфіду (Na2S), 3% розчин пероксиду водню (H2O2), піпетки, штатив з 
пробірками. 

Виконання досліду 
У пробірку вносять 3-5 крапель розчину Pb(NO3)2, а потім – 2-3 краплі 

розчину Na2S. Чорний осад PbS, що утворився, обробляють розчином пероксиду 
водню. Записують спостереження та рівняння відповідних реакцій: 

1)______________________________________________________________ 
2)______________________________________________________________ 
 
Дослід 6. Відновні властивості пероксиду водню 
Реактиви й обладнання: розчин калій перманганату (КМnО4), розчин 

сульфатної кислоти (Н2SО4), розчин пероксиду водню (H2O2), піпетки, штатив з 
пробірками. 

Виконання досліду 
У пробірку вносять 1-2 краплі розчину КМnО4, підкисленого Н2SО4, 

додають 5-6 крапель розчину H2O2. Записують спостереження та рівняння 
реакції:______________________________________________________________ 

 
  Контрольні завдання: 

1. Охарактеризуйте алотропні видозміни Оксигену та фізичні і хімічні 
властивості, за якими вони різняться між собою. 

2. Під час згоряння 0,625 г речовини отримано 5,5 г вуглекислого газу і 
0,125 г води. Визначте найпростішу формулу та відсотковий склад речовини. 

3. Внаслідок згоряння 1,302 г вуглеводню добуто 4,40 г вуглекислого газу і 
0,90 г води. Встановіть найпростішу і молекулярну формули вуглеводню, якщо 
молекулярна маса його дорівнює 26,016. 

4. З’ясуйте подібності та відмінності процесів дихання, гниття та 
горіння. 

5. Розкрийте шляхи руйнування та закономірності збереження озонового 
шару. 

6. Дайте порівняльну характеристику властивостей озону та кисню. 
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Лабораторна робота № 11 
Тема: НІТРОГЕН ТА АЗОТ 

 
  Запитання, які необхідно опрацювати до заняття: 

1. Загальна характеристика елементів VIА групи (підгрупи нітрогену). 
2. Поширення нітрогену та азоту в природі. Застосування азоту. 
3. Гідрогеновмісні сполуки нітрогену. Аміак. 
4. Оксигеновмісні сполуки нітрогену. 
5. Колообіг нітрогену в природі. 

 
  Допоміжний теоретичний матеріал: 

Нітроген – перший елемент головної підгрупи п'ятої групи, в яку крім 
Нітрогену входять Фосфор, Арсен, Стибій та Бісмут. До головної підгрупи 
належать як неметали, так і метали. Із зростанням порядкових номерів 
елементів посилюються металічні ознаки. Нітроген і Фосфор – типові 
неметали, а Бісмут – метал. 

Атоми елементів головної підгрупи у зовнішньому електронному шарі 
мають s-електрони. Зрозуміло, що максимальний ступінь окиснення в 
елементів цієї підгрупи +5, а мінімальний –3. В ряду N—Ві значення 
йонізаційних потенціалів зменшуються і збільшується здатність до утворення 
позитивно заряджених йонів. І, навпаки, від Вісмуту до Нітрогену збільшується 
електронегативність, а отже, і здатність утворювати сполуки з металами і 
Гідрогеном, тобто виявляти ступінь окиснення –3. Взагалі для елементів 
головної підгрупи найпоширенішими ступенями окиснення є -3; +3; +5. 

Розпаровування s-електронів у атомів Нітрогену виключене, тому цей 
елемент легше виявляє нижчу валентність. З огляду на це атоми Нітрогену 
можуть зв'язуватися між собою за рахунок p-електронів, тому для Нітрогену 
алотропія не характерна. 

Азот – проста речовина, хімічно пасивна, що пов'язано з високою 
стійкістю її молекул. Активність азоту підвищується внаслідок нагрівання, 
електричних розрядів. 

Під час нагрівання азот сполучається з металами з утворенням нітридів, 
здебільшого солеподібного характеру: 

6Li + N2 = 2Li3N. 
В лабораторних умовах аміак добувають, діючи лугом на амонійні солі: 
NH4C1 + NaOH = NH3↑ + NaCl + H2O. 
Водний розчин аміаку — слабка основа. 
Азот з киснем безпосередньо сполучається під час електричних розрядів 

або за високих температур з утворенням нітроген (ІІ) оксиду, який дуже легко 
сполучається з киснем і перетворюється на нітроген (ІV) оксид. 

В оксигеновмісних сполуках Нітроген виявляє ступені окиснення +1, +2, 
+3, +4, +5. Крім NO та NO2, відомі нітроген (І) оксид N2O, нітроген (Ш) оксид 
N2O3 та нітроген (V) оксид  N2O5. 

Нітроген (Ш) оксид – ангідрид нітритної кислоти N2O3 – отруйний, так 
само як і нітроген (ІІ) оксид та нітроген (ІV) оксид. У разі розчинення N2O3 у 
воді утворюється нітритна кислота, відома лише в розчині. HNO2 – слабка 
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кислота. Солі її – нітрити – отруйні. Нітритна кислота та її солі можуть бути 
окисниками і відновниками. 

Нітроген (V) оксиду як ангідриду відповідає нітратна кислота, яку 
добувають розчиненням нітроген (ІV) оксиду у воді. Розбавлений розчин 
нітратної кислоти за звичайних умов не розкладається.  

Солі нітратної кислоти добре розчиняються у воді. Солі лужних, 
лужноземельних металів та амонію часто називають селітрами. 

 

ХІД РОБОТИ 
Дослід 1. Одержання азоту 
Реактиви й обладнання: кристалічний натрій нітрит (NaNO2), насичений 

розчин амоній хлориду (NH4C1), газовий пальник або спиртівка, сірники, 
пробірка з газовідвідною трубкою, ємність з водою, скібка, штатив з 
пробірками. 

Виконання досліду 
У пробірку поміщають приблизно 1 г кристалічного NaNO2 і додають 3-4 

мл насиченого розчину NH4C1. Пробірку закривають пробкою з газовідвідною 
трубкою (рис.) і обережно нагрівають. 

  Добування азоту 

Газ, що утворюється, збирають у пробірку над водою. Після витискання 
води із пробірки азотом, що виділився, закривають під водою отвір пробірки 
пальцем і вийняти пробірку із води. У пробірку з газом опускають запалену 
кіпку, щоб переконатися в тому, що азот не підтримує горіння. Записують 
рівняння реакції:__________________________________________________ 

 
Дослід 2. Одержання аміаку і вивчення його властивостей  
Реактиви й обладнання: кристалічний амоній хлорид (NH4C1), кальцій 

гідроксид (Сa(OН)2,) скляна паличка, концентрована хлороводнева кислота, 
газовий пальник або спиртівка, сірники, пробірка з газовідвідною трубкою, 
лакмусові папірці, ємність з водою, штатив з пробірками, ступка. 

Виконання досліду 
У суху пробірку з газовідвідною трубкою вносять приблизно 3 г розтертої 

суміші (1:1) кристалічного амоній хлориду і сухого кальцій гідроксиду. На 
другий кінець трубки одягають суху пробірку і нагрівають пробірку з 
сумішшю, як показано на малюнку: 



59 

 

Прилад для одержання аміаку 

Відбувається реакція одержання аміаку за рівнянням: 
____________________________________________________________________ 

Підносять до кінця газовідвідної трубки: а) рожевий лакмусовий 
папірець, змочений водою, і пояснюють зміну його забарвлення; б) скляну 
паличку, змочену концентрованою хлороводневою кислотою, спостерігаючи 
утворення білого нальоту амоній хлориду (складають рівняння реакцій 
взаємодії аміаку з водою і хлороводневою кислотою); 

1)__________________________________________________________ 
2)__________________________________________________________ 
в) пробірку з аміаком знімають з газовідвідної трубки, закривають її 

отвір пальцем і опускають у чашку з водою. Спостерігають підйом води у 
пробірці. Пояснюють це явище._____________________________________ 

 
Дослід 3. Властивості водного розчину аміаку 
Реактиви й обладнання: водний розчин аміаку (NH3•Н2О), фенолфталеїн, 

розчин ферум (II) сульфату (FeSO4), піпетки, штатив з пробірками. 
Виконання досліду 
А. На предметне скло наносять 2-3 краплі водного розчину аміаку, 

додають 1 краплю розчину фенолфталеїну. Про які властивості розчину аміаку 
свідчить забарвлення індикатора? 

Б. У пробірку вносять 2-3 краплі водного розчину аміаку і додають таку ж 
кількість розчину ферум (II) сульфату. Записують рівняння 
реакції:_____________________________________________________________ 

 
Дослід 4. Якісна реакція на йон амонію 
Реактиви й обладнання: розчин амоній хлориду (NH4C1), розчину натрій 

гідроксиду (NaOH), піпетки, штатив з пробірками. 
Виконання досліду 
У пробірку вносять 5-6 крапель розчину амоній хлориду, додають 3-4 

краплі розчину натрій гідроксиду і підігрівають. Над пробіркою, не торкаючись 
її стінок, тримають змочений водою рожевий лакмусовий папірець. Записують 
спостереження та рівняння реакції:______________________________________ 
____________________________________________________________________ 
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Дослід 5. Окислювальні і відновлювальні властивості азотисті, 
кислоти (нітритів) 

Реактиви й обладнання: розчин калій йодиду (КІ), розчин сульфатної 
кислоти (H2SO4), розчин натрій нітриту (NaNO2), розчин калій перманганату 
(КМnО4), піпетки, штатив з пробірками. 

Виконання досліду 
А. У пробірку наливають 3-5 крапель розчину КІ, підкислюють його 1-2 

краплями розведеної H2SO4 і далі додають 2-3 краплі розчину NaNO2 
Пояснюють зміну забарвлення розчину. Які властивості виявляє NaNO2 у цій 
реакції? Записують рівняння реакції: _________________________________ 
_________________________________________________________________ 

Б. Наливають у пробірку 1-2 краплі розчину КМnО4, підкислюють його 1-
2 краплями розчину H2SO4 і додають 5-7 крапель розчину NaNO2. Які 
властивості у цій реакції виявляє NaNO2? Записують рівняння реакції: 
_________________________________________________________________ 

 
  Контрольні завдання: 

1. Назвіть основні компоненти повітря і  способи, якими  їх можна 
розділити? 

2. Напишіть рівняння можливих реакцій окиснення аміаку. 
3. Охарактеризуйте способи  добування і застосовування аміаку та його 

сполук? 
4. Напишіть рівняння реакцій взаємодії концентрованого, 

розбавленого і дуже розбавленого розчинів нітратної кислоти з металами Mg, 
Zn і Cu. 

5. Дайте загальну характеристику всіх оксидів нітрогену та зазначте, як 
вони реагують з водою. 

6. Скільки потрібно взяти 60%-го хлориду амонію NH4CI і 40%-го 
гідроксиду кальцію Са(ОН)2, щоб добути 2 кг 10%-го розчину аміаку? 

7. Напишіть рівняння реакцій, які відбуваються під час добування 
нітратної кислоти сучасними способами. 

8. Яке значення має  Нітроген для перебігу біологічних процесів? 
9. У вигляді яких сполук застосовують нітрогеновмісні добрива в 

сільському господарстві?Які з добрив мають найбільший вміст нітрогену та 
які найкраще засвоюються рослинами? 

 
Лабораторна робота № 12 

Тема: СУЛЬФУР ТА ЙОГО СПОЛУКИ 
 

 Запитання, які необхідно опрацювати до заняття: 
1. Загальна характеристика та поширення в природі сульфуру та його 

сполук. 
2. Алотропні видозміни сульфуру. 
3. Сірководень. Сульфіди. 
4. Оксигеновмісні сполуки сульфуру. 
5. Сульфатна кислота: властивості,застосування, добування. 
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6. Практичне значення сірки та сполук сульфуру. 
 

 Допоміжний теоретичний матеріал: 
Важливо! Під час вливання концентрованої сульфатної кислоти тонким 

струменем у воду за умови перемішування кислота рівномірно розчиняється і 
теплота передається усьому об’єму розчину. Якщо ж вода потрапляє на 
поверхню концентрованої сульфатної кислоти, то вона не розподіляється між її 
молекулами і на межі стикання з кислотою під дією теплоти гідратації кислоти 
може перетворюватися на пару, яка розбризкує воду і захоплену нею кислоту. 

Сульфур належить до елементів головної підгрупи шостої групи, в яку 
крім Сульфуру входять Оксиген, Селен, Телур і Полоній. 

Атоми елементів головної підгрупи шостої групи мають зовнішній 
електронний шар s2p4. На відміну від Оксигену, Сульфур, Селен, Телур і 
Полоній виявляють не тільки ступені окиснення –2 (у сполуках з металами і 
Гідрогеном), а й +4, +6. 

Що ж до атомів Сульфуру (Селену, Телуру), то вони при збудженні 
можуть мати до шести неспарених електронів, тобто кількість варіантів зв'язку 
між однаковими атомами в них значно більша. Отже, Сульфур утворює 
набагато більше кристалічних модифікацій. Для Сульфуру відомі такі 
модифікації: октаедрична, моноклінна, пластична, зелена сірка. Добуто й 
червону сірку. 

Сульфур у природі трапляється як проста речовина (сірка) і в різних 
сполуках, з яких найпоширенішими є сульфіди металів і солі сульфатної 
кислоти — сульфати. 

За хімічними властивостями сірка є типовим неметалом. Вона 
безпосередньо взаємодіє з усіма металами крім золота з утворенням сульфідів. 
З Оксигеном Сульфур утворює два найважливіші оксиди — SO2 та SO3, які є 
ангідридами відповідно сульфітної H2SO3 і сульфатної H2SO4 кислот. З 
Гідрогеном Сульфур утворює сірководень. 

Сірководень — безбарвний, розчинний у воді газ. Надзвичайно отруйний! 
У водному розчині H2S виявляє властивості дуже слабкої двохосновної кислоти. 
З металами утворює солі — сульфіди, наприклад ZnS, PbS. Розчинними є тільки 
солі лужних, лужноземельних металів та амонію. 

Сульфітна кислота H2SO3 — нестійка двохосновна кислота середньої 
сили, у вільному стані не добута. Як двохосновна кислота утворює нормальні і 
кислі солі. Ця кислота та її солі поступово окиснюються киснем повітря 
відповідно в сульфатну кислоту і сульфати металів. Наприклад: 

2H2SO3 + О2 = 2H2SO4; 2Na2SO3 + O2 = 2Na2SO4. 
Під час нагрівання сірки в розчині натрій сульфіту утворюється сіль —

натрій тіосульфат Na2S2O3, в якому один атом Сульфуру має ступінь окиснення 
+6, а другий –2. 

Сульфатна кислота H2SO4 — двохосновна, стійка, сильна, енергійна 
водовідбирна речовина. Концентрована сульфатна кислота є сильним 
окисником. Вона взаємодіє з вуглецем, сіркою, фосфором і різними металами. 
Активні метали відновлюють сульфатну кислоту до сірководню, неактивні — 
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до сульфур (ІV) оксиду. Концентрована сульфатна кислота пасивує залізо, тому 
її перевозять у залізних цистернах. 

H2SO4 утворює солі — сульфати і гідрогеносульфати. Більшість солей 
сульфатної кислоти добре розчиняються у воді, практично нерозчинними є 
барій сульфат BaSO4 та плюмбуму(ІІ) сульфат PbSO4, малорозчинний — кальцій 
сульфат CaSO4. Барій сульфат нерозчинний не тільки у воді, а й у кислотах. 

Сірку застосовують для знищення деяких шкідливих комах у сільському 
господарстві, лікування шкірних хвороб, вулканізації каучуку. Солі сульфатної 
кислоти CuSO4 • 5Н2О, FeSO4 • 7Н2О застосовують для боротьби з шкідниками 
рослин, CaSO4 • 2Н2О — для виготовлення алебастру, Na2SO4 — для добування 
соди тощо. 

 
ХІД РОБОТИ 

Дослід 1. Взаємодія сірки з металами 
Реактиви й обладнання: порошок сірки, мідна фольга, спиртівка або 

газовий пальник, щипці, штатив з пробірками. 
Виконання досліду 

У закріпленій в штативі пробірці нагрівають до кипіння трохи сірки й 
далі щипцями вносять в її пару попередньо підігріту смужку мідної фольги. 
Спостерігають енергійне окислення міді з утворенням Cu2S. Записують 
рівняння реакції:__________________________________________________ 

 
Дослід 2. Спостереження утворення і горіння сірководню 
Реактиви й обладнання: ферум сульфід (FeS), 20% розчин сульфатної 

кислоти (Н2SO4), пробірка з газовідвідною трубкою, сухий холодний стакан, 
кришка від фарфорового тигля, штатив з пробірками. 

Виконання досліду 
У пробірку поміщають декілька шматочків FeS, додають 2-3 мл 20% 

розчину Н2SO4, закривають пробірку пробкою з газовідвідною трубкою і 
спостерігають за перебігом реакції так записують його рівняння: 
_________________________________________________________________  

Звертають увагу на колір та запах сірководню. Через 2-3 хвилини, коли 
H2S витисне з пробірки повітря, підпалюють його на виході із газовідвідної 
трубки. До полум’я підносять сухий холодний стакан отвором униз. 
Спостерігають на його стінках конденсування крапель води. Далі вносять у 
полум’я холодну кришку фарфорового тигля і спостерігають за 
утворенням жовтого нальоту сірки. Записують рівняння реакцій повного і 
неповного згоряння сірководню. 

Повне згоряння: _______________________________________________ 
Неповне згоряння:_____________________________________________ 
 
Дослід 3. Нестійкість тіосульфатної кислоти 
Реактиви й обладнання: розчин натрій тіосульфіту (Na2S2O3), розчин 

хлороводневої кислоти, штатив з пробірками. 
Виконання досліду 
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До 5 крапель розчину тіосульфату натрію додають рівний об’єм розчину 
хлороводневої кислоти. Пояснюють появу каламуті. Складають рівняння 
реакції: __________________________________________________________ 

 
Дослід 4. Водовідбирна здатність концентрованої сульфатної кислоти  
Реактиви й обладнання: розведена сульфатна кислота (H2SO4), листки 

білого паперу, скляні палички, штатив з пробірками. 
Виконання досліду 
Скляну паличку змочують розведеною H2SO4 і цією паличкою пишуть 

будь-що на білому листі паперу. Висушують написане над полум’ям 
пальника. Спочатку на папері майже нічого не видно, а далі – на білому тлі 
чітко проступають чорні літери. Пояснюють причину цього 
явища:__________________________________________________________ 
________________________________________________________________ 

 
Дослід 5. Дія концентрованої та розведеної сульфатної кислоти на 

цинк (під тягою!) 
Реактиви й обладнання: розведена та концентрована сульфатна кислота 

(H2SO4), металічний цинк, спиртівка, штатив з пробірками. 
Виконання досліду 
У дві пробірки поміщають по одному шматочку металічного цинку, 

додають у 1 пробірку декілька крапель розведеної, а у 2 – концентрованої 
сульфатної кислоти. У 1-й пробірці реакція відбувається енергійно з 
виділенням газу. Чи має запах цей газ? Заповнюють ним суху пробірку, 
тримаючи її догори дном, підносять її отвором до полум’я пальника. Що при 
цьому спостерігається? Який це газ? Звертають увагу на те, що у 
концентрованій сульфатній кислоті цинк майже не розчиняється. Трохи 
підігрівають пробірку №2 і спостерігають за перебігом реакції. Чи має 
запах газ, що виділяється? (Обережно!) Підігрівають пробірку сильніше і 
спостерігають за утворенням у розчині каламуті сірки. Звертають тепер 
увагу на запах газу, що виділяється. 

Записують рівняння реакцій, враховуючи, що концентрована сульфатна 
кислота, в залежності від температури, може відновлюватися цинком до 
сульфур (IV) оксиду, вільної сірки та сірководню. 

1) ___________________________________________________________ 
2) ___________________________________________________________ 
 
Дослід 10. Теплота розбавляння сульфатної кислоти 
Реактиви й обладнання: концентрована сульфатна кислота (H2SO4), 

дистильована вода, термометр, мензурка, штатив з пробірками. 
Виконання досліду 
У конічну колбу місткістю 100 мл наливають 20 мл води, а в мензурку – 

20 мл концентрованої сульфатної кислоти. Перемішуючи воду термометром, 
тонким струменем з мензурки вливають кислоту, фіксуючи температуру 
розчину після вливання кожних 2 мл кислоти. Будують графік залежності 
температури розчину від кількості мілілітрів влитої кислоти:  
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  Контрольні завдання: 

1. Назвіть способи добування сірки з її природних покладів? Назвіть 
відомі поклади сірки. 

2. Дайте коротку характеристику фізичним і хімічним 
властивостям Сульфуру, виходячи з його положення в періодичній системі 
елементів і будови атома. 

3. Дайте загальну характеристику фізичних і хімічних властивостей 
сірководню. 

4. Напишіть рівняння реакцій гідролізу таких солей: Na2S, (NH4)2S, A12S3. 
Обґрунтуйте, чому і яка з цих солей гідролізує найкраще. 

5. Напишіть рівняння реакцій двох можливих способів добування 
сірководню з алюмінію, сірки і сульфатної кислоти. 

6. Напишіть рівняння реакції сульфітної кислоти з такими речовинами: 
магнієм, сірководнем, йодом і киснем. 

7. Якими способами добувають натрій тіосульфат і які окисно-відновні 
реакції при цьому відбуваються? Наведіть графічну формулу натрій 
тіосульфату. 

 
Лабораторна робота № 13 

Тема: ЗАГАЛЬНА ХАРАКТЕРИСТИКА КОЛОЇДНИХ СИСТЕМ, 
ВЛАСТИВОСТІ ТА МЕТОДИ ЇХ ДОБУВАННЯ  

 
 Запитання, які необхідно опрацювати до заняття: 

 
1. Історія дослідження колоїдних розчинів. Предмет, завдання і розділи 

колоїдної хімії. 
2. Дисперсні системи. Агрегатний стан дисперсної фази і дисперсійного 

середовища, їх комбінації в дисперсній системі. Гомогенні і гетерогенні 
системи. 

3. Класифікація розчинів за розмірами частинок. 
4. Колоїдні розчини (золі). Основні характеристики і властивості. 

Ліофобні та ліофільні колоїди. 
5. Методи отримання колоїднодисперсних систем. 
6. Здатність колоїдних розчинів розсіювати світло. Ефект Фарадея-

Тіндаля. 
7. Міцелярна теорія будови колоїдної частинки А.В. Дурманського і Н.П. 

Піскова. Потенціаловизначаючі йони. 
8. Фактори стійкості колоїдних систем. Кінетична (седиментаційна) та 

агрегативна стійкість. 
9. Механізм дії та значення ПАВ (поверхнево-активних речовин). 

 
  Допоміжний теоретичний матеріал: 

Усі дисперсні системи можна поділити на гомогенні і гетерогенні. До 
гомогенних систем належать газові суміші, рідкі й тверді розчини, в яких 
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речовини подрібнені до молекулярного, атомного або іонного ступеня 
дисперсності.  

До гетерогенних систем належать такі, в яких один або кілька 
компонентів, так звана дисперсна фаза — подрібнені в певному середовищі, що 
називається дисперсійним середовищем. Ступінь подрібнення дисперсної фази 
такий, що вона зберігається в середовищі у вигляді самостійної фази. Ступінь 
дисперсності може бути невеликим, і тоді дисперсну фазу можна бачити 
неозброєним оком. Ступінь дисперсності може бути настільки великим, що лише 
за допомогою мікроскопа або ультрамікроскопа вдається помітити 
гетерогенність системи. У такому разі систему називають відповідно 
мікрогетерогенною або ультрамікрогетерогенною. 

Дисперсні гетерогенні системи розрізняють за агрегатним станом 
дисперсної фази і дисперсійного середовища. Умовними позначеннями дисперсну 
фазу показують першою, дисперсійне середовище другим. 

Колоїдні розчини — це насправді не розчини, а гетерогенні системи, які 
зовнішнім виглядом дуже подібні до розчинів. Вони є ультрамікрогетерогенними 
системами групи Т—Р (тверде тіло — рідина) і являють собою подрібнену тверду 
фазу в рідкому середовищі. 

Колоїдні розчини називають золями.  
Розмір колоїдних часточок (часточок твердої фази) — від 1 до 100 нм. 

Саме завдяки такому малому розмірові часточок гетерогенність цієї системи 
можна виявити лише за допомогою ультрамікроскопа або електронного 
мікроскопа. 

Внаслідок гетерогенності колоїдний розчин розсіює світло. Якщо 
спостерігати колоїдні розчини в прохідному світлі, то вони здаються зовсім 
прозорими. Але при бічному освітленні вони залишають на шляху проходження 
променів світлу смугу (конус Тіндаля). 

Характерним для колоїдних розчинів є явище електрофорезу. Воно 
полягає в тому, що під впливом різниці потенціалів усі колоїдні часточки 
переміщуються до одного з полюсів: до позитивного або до негативного. Явище 
електрофорезу свідчить про те, що всі колоїдні часточки мають певний, 
однаковий для всіх часточок, заряд — позитивний або негативний.  

Усі колоїдні розчини поділяються на дві великі групи — ліофобні і 
ліофільні колоїди. Ці дві групи мають багато спільного (розмірів часточок — від 
1 до 100 нм.; для тих та інших характерні опалесценція та електрофорез, 
проходження крізь паперові фільтри і затримання мембранами). 

Водночас ці дві групи колоїдних розчинів істотно відрізняються між 
собою. Для ліофобних колоїдів характерна необоротність, яка, випливає з 
відсутності взаємодії з розчинником. Ліофобні колоїдні розчини являють собою 
подрібнені в рідині нерозчинні часточки твердого тіла (колоїдні водні розчини 
золота, срібла, гідроксиду заліза, йодиду срібла).  

Ліофільний колоїдний розчин термодинамічне стійкіший, ніж окремо взяті 
сухий залишок і розчинник, які контактують. Щоб викликати коагуляцію 
ліофільних колоїдів, на відміну від ліофобних, потрібні великі концентрації 
електролітів. 
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Насправді розчини високомолекулярних сполук займають проміжне місце 
між колоїдними та справжніми розчинами.  

Оскільки тепловий рух молекул у рідині ніколи не припиняється, то 
ніколи не припиняється і рух колоїдних часточок. Отже, кінетична стійкість 
колоїдного розчину, тобто стійкість проти седиментації (осідання), визначається 
розмірами колоїдних часточок. Для забезпечення кінетичної стійкості системи 
досить, щоб частинки мали відповідні розміри (до 100 нм). 

Безперервний рух колоїдних часточок спричинює зіткнення їх, що може 
привести до агрегації (коагуляції) часточок, яка завершується седиментацією їх. 

Агрегація колоїдних часточок, злипання їх відбувається під впливом сил 
Ван дер Ваальса (притягання), які складаються з орієнтаційного, індукційного і 
дисперсійного ефектів.  

Силам притягання протистоять сили відштовхування, пов'язані з наявністю 
адсорбційних іонних або молекулярних шарів на поверхні колоїдних часточок, 
які й визначають стабільність колоїдних розчинів, стійкість колоїдних часточок 
проти агрегації. 

Електричний заряд на поверхні колоїдних часточок виникає завдяки 
вибірковій адсорбції ними негативно або позитивно заряджених іонів.  

Електричний заряд на поверхні колоїдних часточок може виникнути також 
внаслідок дисоціації іоногенних груп молекул, що становлять ядро колоїдної 
часточки.  

Поверхня колоїдних часточок може бути гідрофільною або здатною 
утворювати молекулярні сольватні шари, що істотно підвищує агрегативну 
стійкість колоїдних часточок. Підвищує агрегативну стійкість також адсорбція 
молекул поверхнево-активних речовин. 

Щоб приготувати колоїдні розчини, можна скористатися двома 
протилежними методами. Перший з них — диспергаційний — полягає в 
подрібненні масивних часток твердої фази до відповідного ступеня дисперсності. 
Другий метод, який дістав назву конденсаційного, полягає в тому, що процес 
кристалізації певної речовини з розчину або з газової фази провадять так, щоб 
утворювалися тільки малі кристали колоїдного ступеня дисперсності. 

Диспергацію твердих тіл здійснюють за допомогою механічного 
подрібнення, ультразвукових коливань і електричним способом. 

Стійкість колоїдних розчинів у більшості випадків безпосередньо 
пов'язана з електричним зарядом колоїдних часточок. Саме наявність певного 
однакового за знаком електричного заряду створює сили відштовхування, які 
протидіють коагуляції. 

Заряд колоїдних часточок виникає внаслідок вибіркової адсорбції іонів з 
розчину або іонізації молекул поверхневого шару твердої фази. Але кількість 
цих зарядів і густина їх ще не визначає стійкості колоїдних розчинів. 

Після того як відбувалась іонізація молекул поверхневого шару або 
поверхня твердого тіла адсорбувала з розчину іони певного знака заряду, ця 
поверхня набуває відповідного заряду адсорбційний шар). Іони протилежного 
знака заряду (протиіони) притягуються до твердої поверхні, утворюючи 
подвійний шар. Між твердою поверхнею і рідиною виникає різниця потенціалу, 
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яка називається термодинамічним потенціалом. Величина термодинамічного 
потенціалу визначається густиною заряду. 

Насправді надмірна кількість протиіонів не розміщується лише в 
подвійному шарі. Поряд із силами електростатичного притягання, завдяки яким 
ці іони притягуються до поверхні твердого тіла, внаслідок теплового руху 
проявляється тенденція до рівномірного розподілу всіх цих іонів по всьому 
об'єму. В результаті виникає певний розподіл протиіонів відносно зарядженої 
твердої поверхні. Безпосередньо біля поверхні твердого тіла концентрація 
протиіонів найбільша. У міру віддалення від поверхні вона зменшується. 

Шар рідини, який міститься безпосередньо біля поверхні твердого тіла 
(ядро колоїдної часточки), міцно утримується біля нього завдяки 
електростатичним і частково адсорбційним силам. Це так званий адсорбційний 
шар протиіонів. 

Решта іонів завдяки тепловому руху і взаємному відштовхуванню 
розміщуються на більшій відстані від міжфазної границі, утримуючись лише 
електростатичними силами (до того ж більш слабкими в зв'язку з більшою 
відстанню від поверхні твердого тіла). Це так званий дифузійний шар. Ядро разом 
з адсорбційним і дифузійним шарами становить міцелу. 

Під впливом зовнішнього електричного поля тверда часточка — 
заряджене ядро — разом з адсорбційним шаром переміщується до одного з 
електродів. Протиіони дифузійного шару переміщуються до другого електрода. 
Це явище називається електрофорезом. 

Електрокінетичний потенціал стає реальною фізичною величиною тільки 
під час руху рідини відносно твердого тіла або, навпаки, твердого тіла відносно 
рідини. Величина електрокінетичного потенціалу тим більша, чим більша 
густина заряду твердого тіла і чим менша кількість протиіонів в адсорбційному 
шарі. 

Характерною властивістю колоїдних розчинів є здатність їх розсіювати 
світло. 

Якщо пучок паралельних променів світла проходить крізь дисперсну 
систему, в якій лінійні розміри часточок великі порівняно з довжиною хвилі 
падаючого світла, то світло відбиватиметься за законами геометричної оптики. 
У випадку шорсткої поверхні часточок промені відбиватимуться під різними 
кутами — світло розсіюватиметься. 

При колоїдному ступені дисперсності, коли довжина хвилі світла більша, 
ніж лінійні розміри часточок, закони геометричної оптики виявляються 
незастосовними. В таких випадках спостерігатиметься дифракція світла — 
світлові хвилі огинатимуть часточки. Розсіювання світла можна пояснити 
багаторазовим заломленням його. 

Внаслідок розсіювання світла при бічному освітленні колоїдного розчину 
на шляху проходження променів світла залишається світла смуга. Світлові 
промені розсіюються колоїдним розчином у всіх напрямках, тому частина їх 
попадає в око спостерігача. 

 
ХІД РОБОТИ 

Дослід 1. Приготування золю ферум гідроксиду  
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Реактиви і обладнання: дистильована вода, 2%-ний розчин ферум (III) 
хлориду, електрична плитка, штатив з пробірками, хімічні стакани, піпетка. 

Виконання досліду  
У конічну колбу наливають 85 мл дистильованої води і нагрівають до кипіння. 

В киплячу воду краплинами приливають 15 мл 2%-ного розчину ферум (III) 
хлориду. Через кілька хвилин утворюється вишнево-червоний золь ферум 
гідроксиду, який має таку будову: 

      


xClClxnnFeOOHFe
x

m3  

Золь ферум гідроксиду утворюється внаслідок швидкого гідролізу ферум (III) 
хлориду: 

FeCl3 + 3H2O → Fe(OH)3 + 3HCl 
Ступінь гідролізу тим вищий, чим вища температура і менша концентрація. 
Якщо добавляти 2%-ний розчин у холодну воду, то продукти гідролізу не 

встигають розподілитись по всьому об'єму води. Поблизу  краплі 2%-ного 
ферум (III) хлориду утворюється відносно висока місцева концентрація ферум 
гідроксиду, внаслідок чого формуються кристали, розмір яких перевищує 
розміри колоїдних часточок. У зв'язку з цим ферум гідроксид випадає в осад. 

При кипінні в результаті інтенсивного перемішування розчину ферум (III) 
хлориду з швидкістю, яка перевищує швидкість гідролізу, рівномірно 
розподіляється по всьому об'єму води. Це виключає можливість місцевого 
утворення відносно великих концентрацій ферум гідроксиду і відповідно 
утворення кристалів, які за величиною перевищують колоїдні часточки. 

Для підвищення стабільності утвореного золю його піддають діалізу, щоб 
звільнитись від соляної кислоти. 

 
Дослід 2. Одержання золю сірки з натрій тіосульфату (Na2S2O3). 
Реактиви і обладнання: 0,05 % розчин натрій тіосульфату, 2% розчин 

фосфатної кислоти, штатив з пробірками, хімічні стакани. 
Виконання досліду  
До 15 мл 0,05 % розчину натрій тіосульфату додають 5 мл розведеної в 50 разів 

фосфатної кислоти. Спостерігаютьза розчином 25 хв. і зроблять висновки: 
______________________________________________________________________. 

 
Дослід 3. Спостереження ефекту Тіндаля 
Реактиви і обладнання: колоїдний розчин ферум гідроксиду, істинний 

розчин (NaCl у воді), суспензія (крейда у воді), прямокутні кювети, джерело 
світла, випукла лінза. 

Виконання досліду  
Колоїдний, істинний розчини та суспензію наливають у три прямокутні 

кювети і пропускають через них почергово пучок збіжних променів світла. Для 
цього між кюветою  і джерелом світла ставлять випуклу лінзу. Спостереження 
фіксують у табличці: 

 
Колоїдний розчин Істинний розчин Суспензія 
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  Контрольні завдання: 
1. Що таке дисперсна система? Скільки комбінацій дисперсної фази та 

дисперсійного середовища ви знаєте? 
2. Чому вода має найбільше значення як дисперсійне середовище у 

дисперсних системах? 
3. Дайте порівняльну характеристику істинним , колоїдним розчинам та 

суспензіям. 
4. В чому полягають і які різновиди конденсаційного і дисперсійного 

методів приготування золів?   
5. З чим пов’язана здатність колоїдних розчинів розсіювати світло? 
6. Який механізм проходження світла через золі? 
7. Який принцип розподілу іонів по шарам у колоїдній міцелі? Яка функція 

потенціаловизначаючих іонів? 
8. Від чого залежить величина електрокінетичного потенціалу? 
9. Яку будову має міцела гідрозолю аргентум йодиду у випадку, коли цей 

золь утворений взаємодією аргентум нітрату і калій йодиду (концентрація 
AgNO3 більша, ніж KI)? 

 

Лабораторна робота № 14 
Тема: РОЗЧИНИ ВИСОКОМОЛЕКУЛЯРНИХ СПОЛУК, ГЕЛІ 

 
  Запитання, які необхідно опрацювати до заняття: 

1. Будова макромолекул, класифікація і структура ВМС. 
2. Загальна характеристика ліофільних колоїдів. 
3. В’язкість розчинів ВМС. Вільна і зв’язана вода в колоїдах. 
4. Набухання і розчинення ВМС. Стадії набухання. Значення обмеженого 

і необмеженого набухання. 
5. Гелі (драглі). Їх утворення, будова, властивості, класифікація. 

 
  Допоміжний теоретичний матеріал: 

Розчини високомолекулярних речовин, які є ліофільними колоїдами, 
відрізняються від колоїдних ліофобних розчинів термодинамічною стійкістю. 
Стійкість розчину високомолекулярної речовини визначається тим, що зв’язок 
молекул цих речовин між собою слабкіший, ніж зв’язок їх з розчинником. Саме 
це визначає оборотність таких систем. Якщо сухий залишок привести в контакт 
з розчинником, то відбувається довільна диспергація його, утворюється розчин, 
вільна енергія якого менша, ніж вільна енергія сухого залишку 
високомолекулярної речовини і рідини, узятих окремо. 

Навколо макромолекули у водному розчині утворюється гідратна 
оболонка, яка складається з кількох шарів орієнтованих молекул води. 
Орієнтація їх зменшується із збільшенням відстані від молекул, тому чіткої межі 
між гідратною оболонкою і загальним об'ємом води немає. Можна вважати, що 
поверхні поділу між макромолекулою і дисперсним середовищем немає, тому 
поверхнева енергія макромолекули дорівнює нулю. 
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Властивості розчинів полімерів пов’язані з формою і будовою їх молекул, 
а також з розмірами і гнучкістю ланцюгів. 

Чим більша довжина ланцюга, тим більше прогинаються молекули, а при 
достатньо великій довжині навіть згортаються. Часточка може бути пухкою, так 
що розчинник вільно проходить до всіх ділянок ланцюга. Ланцюги можуть мати 
форму згорнутих клубків, в яких тісно переплетені ланцюги, що екранують 
внутрішні ділянки. Поверхня такого клубка стає ніби суцільною, і розчинник вже 
не може проникнути всередину клубка. 

Якщо полімер мало розчиняється у якомусь розчиннику, то звичайно 
клубки такого полімеру наближаються до кулястої форми. Чим краще 
розчиняється полімер у розчиннику, тим більш витягнутою стає форма клубка. 

Усі гелі можна поділити на такі, що утворилися гнучкими 
макромолекулами — так звані еластичні гелі, або драглі, і такі, що побудовані з 
твердих часточок (крихкі гелі). 

Крихкі гелі утворюються в основному неорганічними колоїдами — SiO2, 
ТіО2, SnО2, Fe2O3, V2О5. Гель кремнієвої кислоти зовні подібний до гелю 
желатини. Але після висушування він стає крихким, жорстким. При контакті а 
розчинником він не набухає, залишаючись твердим і крихким, тоді як желатина, 
що належить до еластичних драглів, при контакті з розчинником (водою) 
поглинає його і стає м’якою та еластичною. 

Еластичні гелі, або драглі, утворюються ланцюговими гнучкими 
молекулами полімерів. Завдяки гнучкості ланцюгів при поглинанні або втраті 
розчинника вони відносно легко змінюють свій об'єм, зберігаючи еластичність. 

Прикладом еластичних драглів може бути желатина. Занурена у воду 
желатина набухає, об’єм її значно збільшується. Після висихання желатини об'єм 
її знову відповідно зменшується. 

Об'єм драглів (гелю) в результаті набухання може в десятки разів 
перевищувати власний об'єм полімеру. 

Набухання еластичних драглів має вибірковий характер як результат 
певної фізико-хімічної взаємодії між полімером і рідиною. Наприклад, желатина 
поглинає воду і зовсім не поглинає етанолу, каучук поглинає бензол і зовсім не 
поглинає води. Залежно від рідини, яку поглинають гелі, розрізняють гідрогелі, 
алкогелі, гліцерогелі, етерогелі. 

Розрізняють обмежене і необмежене набухання. Обмежене набухання 
буде тоді, коли драглі поглинають певну кількість рідини, набухаючи при цьому 
до якоїсь межі. Далі набухання припиняється і встановлюється рівновага. 

Під час необмеженого набухання зв'язки між окремими макромолекулами 
ослабляються настільки, що драглі руйнуються і утворюється колоїдний розчин. 
Якщо просторова сітка гелю досить міцна, то проникнення рідини триває доти, 
поки механічне напруження набухлого гелю не зрівноважить тиск набухання, 
після чого гель залишається в обмежено набухлому стані. 

Обмежене набухання може переходити в необмежене, якщо підвищити 
температуру або змінити склад рідини. 

Так, желатина обмежено набухає у воді при кімнатній температурі. Але 
при 40-42° С набухання стає вже необмеженим; утворюється колоїдний розчин. 
Желатина необмежене набухає і при кімнатній температурі, якщо до води 
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добавити певну кількість електролітів, наприклад калій роданіду або калій 
йодиду. 

Швидкість набухання пластинки полімеру — 
d

dW
можна обчислити за 

формулою: 

)max( WW
A

d

dW



 

де А — стала набухання; — товщина пластинки при максимальному  
набуханні; Wmax — максимальна кількість поглинутої рідини; W — кількість 
рідини, поглинутої за час . 

 
ХІД РОБОТИ 

Дослід 1. Отримання золю крохмалю подрібненням. 
Реактиви і обладнання: крохмаль, дистильована вода, розчин йоду, 

фарфорова ступка, скляні палички, штатив з пробірками. 
Виконання досліду 
Невелику кількість крохмалю змочують в ступці дистильованою водою до 

утворення густого тіста. Потім дуже довго розтирають крохмаль в ступці. Після 
цього розбавляють дистильованою водою, сколочують і дають відстоятись. 
Відбирають дві краплини прозорого розчину і випробовують на присутність 
крохмалю розчином йоду. Для порівняння також досліджують розчином йоду 
дві краплини того розчину, який отриманий сколочуванням приблизно 
однакової кількості крохмалю в однаковому об'ємі дистильованої води без 
попереднього розтирання в ступці. Чому після розтирання крохмаль не 
виявляється в розчині? ________________________________________________ 
____________________________________________________________________ 

 
Дослід 2. Екзотермічний характер утворення драглів. 
Реактиви і обладнання: сухе картопляне борошно, дистильована вода, 

скляні палички, хімічний стакан, термометр. 
Виконання досліду 
У хімічний стакан поміщають 50 г сухого картопляного борошна і 

додають 50 мл води і перемішують скляною паличкою. Замірюють термометром 
температуру води і температуру добутого колоїду. Пояснюють спостережене 
явище: ______________________________________________________________ 
____________________________________________________________________ 

 
Дослід 3. Вибіркове набухання. Перехід обмеженого набухання в 

необмежене. 
Реактиви і обладнання: шматки гуми однакової величини, желатина, 

бензол, толуол, ацетон, гліцерин, етиловий спирт, вода, фільтрувальний папір, 
технічні терези, електрична плитка, хімічні стакани.  

Виконання досліду  
Беруть шматки гуми однакової величини, зважують і вміщують у бюкси 

або банки з притертими пробками, в які наливають в однаковій кількості такі 
розчинники: бензол, толуол, ацетон, гліцерин, воду. Через 2-3 доби кожний 
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шматок гуми виймають, висушують між двома аркушами фільтрувального 
паперу і зважують. Результати досліджень заносять до таблиці: 

 
Бензол  Толуол  Ацетон  Гліцери

н  
Вода  

     
 
Дослід 5. Залежність часу захолонення від концентрації золю. 
Реактиви і обладнання: желатина, стакани з холодною і льодяною 

водою, водяна баня, скляні палички, штатив з пробірками.  
Виконання досліду 
Желатину попередньо замочують на декілька годин в холодній воді і 

дають їй набухнути. Потім готують з неї золь, розчинивши кусочок у воді на 
водяній бані при температурі 40–50С. Частину отриманого золю розбавляють 
водою 1:2 і 1:4. Вносять в три пробірки по 20 крапель золю, в одну – вихідної 
концентрації, в другу – розбавленого водою 1:2, в третю – розбавленого водою 
1:4. Всі три пробірки поміщають в стакан з холодною водою. Періодично 
нахиляючи пробірки, відмічають, в якій з пробірок відбудеться швидше 
захолоненя. Потім нагрівають пробірки на водяній бані до розплавлення гелів і 
поміщають їх в стакан з льодяною водою. Знову відмічають, в якій з пробірок 
утвориться гель, який не витікатиме. Роблять відповідний висновок: 
____________________________________________________________________ 

 
  Контрольні завдання: 

1. У чому спільність будови ліофільних і ліофобних колоїдів? 
2. Які особливості розчинів ВМС? 
3. В якому стані може перебувати вода в гелях? 
4. Яких особливостей набуває вода у зв’язаному стані? 
5. Як впливає форма макромолекул на в'язкість їх розчинів? 
6. Чим відрізняються еластичні гелі від крихких? 
7. У чому проявляється вибірковість набухання гелів? 
8. Що таке обмежене і необмежене набухання гелів? 

  
 

Лабораторна робота № 15 
Тема: МІКРОГЕТЕРОГЕННІ СИСТЕМИ: ЕМУЛЬСІЇ, СУСПЕНЗІЇ, 

ПІНИ, ДИМИ. ЗМІНА СТАНУ КОЛОЇДНИХ СИСТЕМ. 
 

  Запитання, які необхідно опрацювати до заняття: 
1. Загальна характеристика мікрогетерогенних систем. 
2. Суспензії, характеристика властивостей. 
3. Емульсії. Класифікація. Практичне значення. 
4. Методи отримання і руйнування емульсій. Емульгування. Рідкі і тверді 

емульгатори. 
5. Теорія піноутворення. Час життя пін. Стійкість пін. 
6. Миючі засоби. Теорія миючою дії. 
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7. Аерозолі. Загальна характеристика і класифікація. Методи отримання і 
руйнування. Значення. 

8. Пептизація гідрофобних золей. 
9. Теорія коагуляції. Коагуляція гідрофобних золей електролітами. 
10. Механізм коагуляції розчинів ВМС. Поріг коагуляції. 
11. Характеристика явища тиксотропії. 
12. Висолювання розчинів ВМС. 

 
  Допоміжний теоретичний матеріал: 

Мікрогетерогенними системами є дисперсні системи, розмір частинок 
дисперсної фази яких не менше 1 нм, тому їх можна спостерігати в полі 
звичайного оптичного мікроскопа. Саме на цьому ґрунтується один з методів 
визначення типу емульсії — метод забарвлення. До таких систем належать 
емульсії, суспензії, дими, тумани, піни. Типові мікрогетерогенні системи 
кінетично нестійкі і седиментують під дією земного тяжіння, тобто 
термодинамічно дуже нестабільні. 

Емульсії являють собою мікрогетерогенні системи, в яких дисперсна фаза і 
дисперсійне середовище перебувають у рідкому стані. Такі системи можуть 
довго існувати лише в тому разі, коли їх утворюють рідини, практично 
нерозчинні одна в одній. Найчастіше зустрічаються емульсії, в яких одна з фаз 
— вода, а друга — неполярна рідина (жир, мінеральне масло, бензол тощо). Усі 
неполярні речовини умовно позначають літерою «М» (масло), воду позначають 
літерою «В». Дисперсну фазу записують у чисельнику дробу, а дисперсійне 
середовище — в знаменнику. Наприклад, емульсію бензолу у воді позначають 
символом М/В, емульсію води в нафті —В/М. 

Емульсії виявляють більшою або меншою мірою агрегативну нестійкість. 
Вільна поверхнева енергія на межі поділу двох фаз зумовлює прагнення системи 
до довільного зменшення поверхні поділу злиттям кульок дисперсної фази. Таке 
злиття крапель називається коалесценцією. 

Усі емульсії відносно агрегативної стійкості можна поділити на дві великі 
групи — розбавлені емульсії та емульсії концентровані. До першої групи 
належать емульсії, в яких дисперсна фаза становить не більше 0,1 % всього 
об'єму. Щоб запобігти коалесценції крапель дисперсної фази в таких емульсіях, 
достатньо, щоб на поверхні крапель були адсорбовані іони і відповідно 
утворився подвійний електричний шар. Для цього в емульсіях повинні бути 
невеликі домішки електролітів.  

Стабільність концентрованих емульсій навіть при великих зарядах крапель 
виявляється недостатньою. Стійкі концентровані емульсії можна дістати лише 
при стабілізації їх спеціальними добавками — емульгаторами. Як емульгатори 
використовують високомолекулярні сполуки (ліофільні колоїди) або 
поверхнево-активні сполуки, які в своєму складі мають чітко виражені полярні й 
аполярні групи.  

Поверхнево-активні речовини (ПАР), адсорбуючись на поверхні поділу, 
орієнтуються так, що полярні частини молекул повернуті до полярного 
розчинника, а аполярні групи молекул, навпаки, повернуті до аполярної рідини. 
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Внаслідок такої орієнтації на поверхні крапель утворюються двовимірні плівкові 
кристалоподібні структури. Наявність структури зумовлює пружність і 
механічну міцність плівок. 

Звичайно, стабілізаторами емульсій типу М/В е поверхнево-активні 
гідрофільні колоїди, а емульсій типу В/М — поверхнево-активні олеофільні 
колоїди. 

При наявності натрієвих солей, які розчиняються у воді, утворюються 
емульсії типу М/В. При наявності кальцієвих солей, що не розчиняються у воді, 
утворюються емульсії типу В/М. Якщо емульсію, в якій є стабілізатори обох 
типів, струшувати, то відбувається обернення емульсій. Так, під час 
струшування вершків, які являють собою емульсію типу М/В, відбувається 
обернення системи і утворюється вершкове масло і—емульсія типу В/М. 

Тип емульсії можна виявляти різними методами. Так, у пробу емульсії 
можна ввести: водорозчинний барвник, наприклад метиленовий синій. У 
випадку емульсії типу В/М в полі мікроскопа можна спостерігати блакитні 
кульки на безбарвному фоні. Навпаки, у випадку емульсій типу М/В на 
блакитному фоні спостерігаються безбарвні кульки. 

Можна застосувати метод вимірювання електропровідності. Емульсія типу 
М/В являє собою електроліт, бо безперервною фазою в ній є вода. Тому якщо 
прикласти різницю потенціалів, то через емульсію піде струм, який можна 
зафіксувати за допомогою мілі- або мікроамперметра. У випадку емульсії типу 
В/М безперервна фаза — масло, тому така емульсія не проводитиме струм. 

Суспензії – зависі порошків в рідині. Оскільки частинки суспензій мають 
відносно великі частинки, суспензії седиментаційно нестійкі. Для них не 
характерні осмотичний тиск, броунівський рух та дифузія частинок. 

Аерозолі – колоїдні системи з газовим дисперсійним середовищем. 
Броунівський рух в аерозолях відбувається більш інтенсивно, а седиментація 
частинок йде значно швидше, ніж в ліозолях.  

За агрегатним станом аерозолі ділять на тумани – системи з рідкою 
дисперсною фазою і дими – системи з твердими частинками (від 10–7 до 10–3 см). 
До димів слід віднести по цій класифікації і пилі – системи з твердими, але 
більш крупними частинками (більше 10–3 см). 

Піни — це дисперсні системи, в яких дисперсна фаза — газоподібна 
речовина і дисперсійне середовище — рідина або тверде тіло. У першому 
випадку буде рідка піна, в другому — тверда. 

Як і всі системи, що мають надлишок поверхневої вільної енергії, піни 
термодинамічно нестійкі. Для оцінки стійкості їх прийнято час, протягом якого 
довільно руйнується стовп піни на половину початкової висоти. 

Щоб утворити піну, рідину збовтують у посудині, яка частково заповнена 
газом, частково рідиною. Піну можна утворити також інтенсивним 
перемішуванням рідини, під час якого рідина захоплює повітря.  Піни 
утворюють також за допомогою барботування, при якому газ через перфоровану 
перегородку пропускають у рідину. Піни можна утворювати також 
конденсаційним методом, коли в результаті хімічної реакції в рідині 
утворюється газова фаза.  
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Найменша концентрація електроліту, яка викликає коагуляцію, 
називається порогом коагуляції і виражається в моль/л. Зазвичай поріг 
коагуляції визначають за помутнінням колоїдного розчину, за зміною кольору 
та за іншими ознаками. 

Окрім електролітів, коагуляція гідрофобних колоїдів може бути викликана 
змішуванням в певних кількісних співвідношеннях з іншим гідрофобним золем, 
гранули якого мають протилежний знак. Це явище носить назву взаємної 
коагуляції. 

Часто продукт коагуляції гідрофобних золей – осад, або коагель, – може 
бути знову переведений у підвішений стан шляхом обробки його певним 
електролітом. Процес переходу осаду в підвішений стан під впливом зовнішніх 
факторів отримав назву пептизації. Цей процес протилежний коагуляції, тому 
його називають також  декоагуляцією. Речовини, які сприяють переходу коагеля 
в золь, називають пептизаторами. Так FeCl3, AlCl3, HCl є пептизаторами 
коагелю ферум гідроксиду.  

Миюча дія мила тісно пов’язана з процесом пептизації. 
Не будь-який осаджений колоїд вдається знову перевести в стан золя. 

Краще всього пептизуються свіжоосаджені пухкі розчини, які містять воду. 
При добавлянні солей відбувається виділення полімерів (наприклад, 

білків) з водних розчинів. Але таке виділення відрізняється від коагуляції 
ліофобних золів, що спричинюється добавлянням невеликої кількості 
електролітів. Навіть якщо значення електрокінетичного потенціалу близьке до 
нуля, внаслідок гідратації молекули білка не коагулюють. Лише в результаті 
добавляння досить великої кількості солей білки відокремлюються у вигляді 
окремої фази. Цей процес дістав назву висолювання і нагадує кристалізацію 
солей з насичених розчинів при добавлянні спирту або ацетону. 

При збільшенні концентрації колоїдів або макромолекул полімерів у 
розчині підвищується в'язкість і відбувається поступове перетворення золю в 
гель. Гель являє собою структуру у формі просторових сіток, яку утворюють 
колоїдні часточки або макромолекули полімерів. Ці часточки, на відміну від 
золю, практично втрачають поступальний рух у сітці гелю, що утворилася. Під 
час струшування структура порушується і різко зменшується в'язкість. Це явище 
називають тиксотропією. В стані спокою зв’язки можуть відновитися, і золь 
знову перейде в тиксотропний гель. 

 
ХІД РОБОТИ 

Дослід 1. Отримання суспензії сірки 
Реактиви та обладнання: дистильована вода, насичений розчин сірки в 

етанолі, фільтрувальний папір, два хімічних стакани, скляна паличка, штатив з 
пробірками. 

Виконання досліду 
Наповнюють пробірку на 1/3 дистильованою водою і при енергійному 

помішуванні скляною паличкою добавляють в воду 1-2 краплини насиченого 
розчину сірки в етанолі. Пропускають частину отриманої рідини через фільтр. 
Для порівняння пропускають через фільтр розчин сірки в етанолі. Чим 
пояснити, що в першому випадку через фільтр проходить каламутна рідина, а в 
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другому – прозорий розчин? ___________________________________________ 
 
Дослід 2. Отримання емульсії олії. 
Реактиви і обладнання: соняшникова олія, дистильована вода, 1% 

розчин мила, 5% розчин натрій карбонату, дві пробки гумові пробки, штатив з 
пробірками. 

Виконання досліду 
а) Наливають в пробірку близько 1 мл дистильованої води, добавляють 6-7 

крапель олії, закривають пробкою і сильно струшують її. Спостерігають 
утворення нестійкої емульсії. Після цього вносять в пробірку 6-8 краплин 1% 
розчину мила і знову сильно збовтують. Що 
спостерігається?______________________________________________________ 

б) Наповнюють на 2/3 циліндричну пробірку 5%-ним розчином натрій 
карбонату і уливають туди одну краплю олії. Добре перемішують. 
Роздивляються отриману схожу на молоко емульсію в прохідному і 
відображеному світлі. Залишають для відстоювання. Спостерігають 
____________________________________________________________________ 

 
Дослід 4. Добування і дослідження емульсій типу М/В і В/М 
Реактиви і обладнання: соняшникова олія, дистильована вода, 5%-ний 

розчин натрій карбонату, 10%-ний розчин кальцій хлориду, метиленовий синій, 
два електроди (мідні дротинки), джерела струму, міліамперметр, піпетка, 
мікроскоп, предметні скельця, пробірки з пробками. 

Виконання досліду  
В три пробірки наливають 2 мл соняшникової олії. Потім у пробірку І 

наливають 2 мл дистильованої води, у пробірку II — 2-3 мл 5%-ного розчину 
натрій карбонату і в пробірку III наливають 2-3 мл 10%-ного розчину кальцій 
хлориду. Усі три пробірки енергійно струшують. У пробірці І утворюється 
нестійка  емульсія, яка швидко руйнується, у пробірці II — стійка емульсія олії у 
воді білого кольору, у пробірці III утворюється емульсія води в олії жовтуватого 
кольору. 

Тип емульсії визначають також методом забарвлювання. На предметне скло 
наносять краплю емульсії, насипають кілька кришталиків барвника 
метиленового синього і перемішують емульсію за допомогою піпетки. 

Метиленовий синій добре розчиняється у воді і не розчиняється в олії. 
Тому, спостерігаючи емульсію М/В під мікроскопом, бачимо _______________ 
кульки на _____________ фоні. При спостереженні емульсії В/М на 
_________________ фоні побачимо _______________ кульки.  

 
Дослід 5. Дослідження стійкості піни. 
Реактиви і обладнання: водні розчини желатини концентрації 8г/ л, натрій 

йодид (NаІ), натрій сульфат  (Nа2S04 ), мірні циліндри. 
Виконання досліду  
Один з розчинів залишають без змін, в інші розчини добавляють NаІ, щоб 

концентрація його була 0,5 М, і Nа2S04, щоб концентрації його відповідно були 
0,5 М; 1,0 M і 1,5 М. 
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Усі розчини наливають в однакові циліндри, на однакову висоту і 
струшують. Спостерігають стійкість пін, відмічаючи висоту піни в кожному 
циліндрі через 5, 10, 20, 40, 60 хв. 

Натрій йодид робить піну менш стійкою, натрій сульфат підвищує 
стійкість піни лише до концентрації 1,0 М. При більш високій концентрації 
желатина надмірно дегідратується, внаслідок чого зменшується стійкість піни. 

Результати досліджень стійкості піни заносять в таблицю: 
 

Концентрація добавки 
в досліджувальному 

розчині 

Висота піни, см, через певний проміжок часу, хв 
0 5 10 20 40 60 

Без добавки       
0,5 М  NaI       
0,5 М  Na2SO4 і т.д.       

 
Дослід 6. Дослідження димів (аерозолів). 
Реактиви і обладнання: амоній гідроксид, концентрована хлоридна 

кислота, два циліндри з притертими пробками. 
 Виконання досліду  
В один циліндр наливають 2 мл міцного аміаку, в інший – скільки ж 

концентрованої хлоридної кислоти. Відповідно виливають вміст пробірок і 
накладають їх один на одного отворами. Утворюється  “дим без вогню”. 
Спостерігати за утвореним димом та його руйнуванням, записують рівняння 
реакції:______________________________________________________________ 

 
Дослід 7. Висолювання білка. 
Реактиви і обладнання: розчин білка, насичений розчин магній сульфату 

(MgSO4), вода, штатив з пробірками. 
Виконання досліду  
У пробірку вміщують близько 1 мл розчину білка і додають краплями при 

перемішуванні насичений розчин магній сульфату (MgSO4) до утворення 
пластівців білка. Додають певну кількість води і слідкують, як утворені 
пластівці розчиняються, що свідчить про оборотність коагуляції і розчинення 
для ліофільних колоїдів. Для ліофобних колоїдів ці процеси необоротні. 

 
Дослід 8. Вплив валентності коагулюючих іонів на коагуляцію золю. 
Реактиви і обладнання: колоїдний розчин ферум (ІІІ) гідроксиду 

(Fe(OH)3), 3 н. розчин натрій хлориду (NaCl), 0,2М розчин натрій сульфату 
(Na2SO4), 0,2 М розчин натрій гідрогенфосфату (Na2HSO4), насичений розчин 
магній сульфату (MgSO4), бюретки, штатив з пробірками. 

Виконання досліду  
Золь ферум гідроксиду, часточки якого заряджені позитивно, наливають у 

три пробірки – по 10 мл в кожну. Потім з бюретки у першу пробірку добавляють 
краплями 3 н. розчин натрій хлориду, у другу – 0,2 М розчин натрій сульфату, у 
третю – 0,2 М розчин натрій гідрогенсульфату до помітного помутніння розчинів 
у пробірках. Під час додавання 3-4 крапель електролітів вміст пробірок 
перемішують. Об’єми витрачених електролітів записують. 
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Поріг коагуляції обчислюють за формулою: 
С пор = СV 100 

де С пор – кількість електроліту, яка викликає коагуляцію 1000 мл золю, ммоль; С– 
молярна концентрація; V – найменша кількість електроліту, при якій мутніє золь, 
мл.________________________________________________________ 

 
Дослід 9. Тиксотропні властивості емульсій.  
Реактиви і обладнання: 2%-ний розчин желатини, толуол, пробірки з 

пробками. 
Виконання досліду  
В пробірку наливають 2 мл 2%-ного розчину желатини, нагрівають до 40° 

С і добавляють по краплях при струшуванні 2,8-3,0 мл толуолу. Емульсію, що 
утворилася, витримують 1-2 год. За цей час у результаті структурування 
емульсія загусає настільки, що майже не виливається з пробірки. Після 
інтенсивного струшування в зв'язку з руйнуванням структури в'язкість емульсії 
знову зменшується і емульсія перетворюється в рідину. 

 
  Контрольні завдання: 

1. Які характерні особливості суспензій? 
2. Як класифікуються емульсії? 
3. Якими методами експериментально визначають тип емульсії? 
4. Що забезпечує стійкість розбавлених емульсій? 
5. В чому полягає роль стабілізаторів (емульгаторів)? 
6. Розкрийте теорію миючої дії. 
7. Які ви знаєте рідкі і тверді піни? 
8. В чому полягає вплив стабілізаторів на стійкість пін? 
9. Який вплив чинять аерозолі на атмосферу? 
10. У чому полягає явище тиксотропії? Для яких колоїдів воно 

характерне? 
11. Як визначити поріг коагуляції? 
12. Від яких факторів залежить процес пептизації (декоагуляції)? 
13. Якими впливами можна викликати коагуляцію розчинів ВМС? 
14. Поясніть механізм коагуляції при підвищенні температури і при 

заморожуванні. 
15. Охарактеризуйте явище висолювання. 
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Приклади розв’язування задач 
 

1. Скільки натрій гідроксиду необхідно взяти для приготування 
розчину об’ємом 250 мл, молярна концентрація якого 0,3 моль/л? 

 
Розв’язок: 

Дано: 
V (р-ну) = 250мл 
С (NaOH) = 0,3 
моль/л 

1. Обчислюємо кількість речовини гідроксиду натрію 
в 250 мл розчину.: 
ν = СV; 
ν (NaOH) = 0,3 моль/л · 0,25л = 0, 075 моль. 
2. Обчислюємо масу натрій гідроксиду, необхідного 
для приготування розчину: 
m = ν · M; 
M (NaOH) = 40 г/моль; 
m (NaOH) = 0,075 · 40 г/моль = 3 г. 
 

m (NaOH)  – ? 

 
Відповідь: для приготування 250 мл тридецимолярного розчину потрібно 

3г натрій гідроксиду. 
 

2. Розставте коефіцієнти у рівнянні реакції: C2H6 + O2 = CO2 + H2O 
Складіть схему прийому-віддачі електронів. Вкажіть окисника та відновника. 
Відповідь:  

                           
 
 
 
 

2C2H6 + 7O2 = 4CO2 + 6H2O 
 

3. У скільки разів необхідно розвести 0,5 н. розчин сульфатної 
кислоти (H2SO4) щоб приготувати 0,025 М її розчин. 

 
Розв’язок: 

1). Визначаємо скільки необхідно взяти H2SO4 для приготування 1000 мл 0,5 н. 
розчину: 
 
Е (H2SO4) =  
 
Отже, для приготування 1000 мл 0,5 н. розчину необхідно 48:2 = 24г H2SO4 
довести водою до 1000 мл. 
2). Визначаємо, скільки необхідно взяти H2SO4 для приготування 1000 мл 
0,025М її розчину. 

)( 42SOHM = 98 г/моль 

98 г у 1000 мл – 1М розчин  
х г у 1000 мл – 0,025 М розчин 

окисникОeO

відновникCeC
20

2
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







48
2

98

2

)( 42 
SOHM



80 

 
 
 

Отже, для приготування 1000 мл 0,025 М розчину необхідно 2,4г H2SO4 довести 
водою до 1000 мл. 
3) Визначаємо, в якому співвідношенні необхідно взяти 0,5 н. розчин сульфатної 
кислоти і воду, щоб приготувати 0,025 М розчин H2SO4: 
24 г : 2,4г = 10 

 
Відповідь: щоб приготувати 0,025 М розчин H2SO4 необхідно 0,5 н. розчин 

сульфатної кислоти розвести водою у співвідношенні 1 до 10. 
 

4. Кальцій карбонат, з якого складається крейда, має формулу CaCO3. 
Обчисліть масові частки Карбону, Оксиген і Кальцію у цій речовині. 

 
Розв'язок: 

 
Дано: 
СаСО3 

 
 

 
Ar (Ca) = 40; 
Ar (C) = 12; 
Ar (О) = 16; 
Мr (CaСО3) = 40 + 12 + 16 = 100; 

 

w (Ca) – ? 
w (C) – ? 
w (O) – ? 

 
Відповідь: масові частки Карбону, Оксиген і Кальцію у цій речовині 

дорівнюють відповідно 12%, 48% та 40%. 
 

5. Скільки атомів знаходиться у зразку силіцію масою 0,7 кг? 
 

Розв'язок: 
 
Дано: 
m (Si) = 0,7 кг 

 
N = νNA; ν =  
 

M (Si) = 28 г/моль = 0, 028 кг/моль; 
 

Ν (Si) =  
 
N = 25 · 6 · 1023 = 150 · 1023 = 1,25 · 1025  

N – ? 

Відповідь: у 0,7 кг силіцію знаходиться 1,25 · 1025  атомів. 

г
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6. Оксид хімічного елемента першої групи має відносну молекулярну 
масу 62. назвіть хімічний елемент, складіть формулу гідроксиду. 

 
Розв’язок: 

Дано: 
Mr (Е2О) = 62  

Нехай Ar(E) = x. 
Mr (E2O) = 2 · Ar (E) + Ar (O); 
62 = 2x + 16; 
46 = 2x; 
 

х =               ; 
 

Ar (E) = 23. 

E – ? 

Відповідь: цей елемент – Натрій; його гідроксид – натрій гідроксид 
(NaOH). 
 

7. У розчин, який містить сульфатну кислоту масою 11,76г занурили 
кусочок алюмінію масою 3,24г. Скільки алюміній сульфату утворилось? 

 
Розв’язок: 

 
Дано: 
m (H2SO4) = 
11,76г 
m  (Al) = 3,24 г 

2Al + 3H2SO4 → Al2(SO4)3 + 3H2↑ 
1. Для визначення речовини, що перебуває в недостачі, 
обчислюємо кількості вихідних речовин, складаємо мольні 
відношення цих вихідних речовин та порівнюємо отримані 
результати: 
 

ν =  
 

ν (Al) =  
 
 

ν (H2SO4) =  
 

 

ν (Al) : ν (H2SO4) = 2 : 3; 
 

ν (Al) =  
 

Для реакції 0,12 моль сульфатної кислоти 
необхідно 0,08 моль алюмінію, а за умовою задачі дано 0,12 
моль. Отже, алюміній взято в надлишку. 
2. Обчислюємо масу алюміній сульфату за кількістю 
сульфатної кислоти, яка перебуває в недостачі: 
ν (H2SO4) : ν(Al2(SO4)3)  = 3 : 1; 
 

ν(Al2(SO4)3)  =  
 

m (Al2(SO4)3) = νM = 0,04 моль · 342 г/моль = 13,68 г. 

m (Al2(SO4)3)– ? 

Відповідь: утвориться 13,68г алюміній сульфату. 
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,10
12
 tt 



8. Швидкість реакції при 0˚С становить 1 моль/л ּ◌с. Температурний 
коефіцієнт швидкості дорівнює 3.обчисліть швидкість реакції при 30˚С. 

 
Розв’язок: 

 
Дано: 
t1 = 0˚С 
t2 = 30˚С 
γ = 3 
υ (0˚С) = 1 моль/л 

 

= 
 

 

звідси υ (30˚С) = 1 моль/л · 27313 310

030




моль/л ּ◌с. 
υ (30˚С) – ? 

Відповідь: швидкість реакції при температурі 30˚С дорівнюватиме 27 
моль/л∙с. 
 

9. Обчисліть тепловий ефект реакції горіння магнію, якщо при 
згорянні 1г магнію виділяється 25,6 кДж теплоти. Складіть термохімічне 
рівняння. 

 
Розв’язок: 

 
Дано: 
m (Mg) = 1г 
Q = 25,6 кДж 

2Mg + О2 → 2MgО + Qм 

 

 

 

М (Mg) = 24 г/моль; 
 
v (Mg) =  
 

 
 
 

 

Mg + 0,5О2 → MgО + 640 кДж 

Qм – ? 

 
10. Реакція сполучення водню з азотом є оборотною. В стані рівноваги  

концентрації речовин становили: С(N2) = 0,01 моль/л, С(H2) = 2 моль/л, 
С(NH3) = 0,4 моль/л. Обчисліть вихідні концентрації азоту й водню. 

 
Розв’язок: 

 
Дано: 
υ (пр.) = υ (зв.) 
Ср(N2) = 0,01 моль/л 
Ср(H2) = 2 моль/л 
Ср(NH3) = 0,4 моль/л 

N2 + 3H2 ↔ 2 NH3. 
1. Мольні співвідношення речовин у стані рівноваги 
становлять: 
v(N2) : v(NH3) = 1:1; 
v(H2) :v(NH3) = 3:2. 
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С(N2) – ? 
С(H2) – ? 

2. Визначаємо кількість молів вихідних речовин, що 
витратились на утворення 0,4 моль аміаку: 
 

v (N2) =  

 
v (Н2) =  
 
3. Знаходимо концентрації водню й азоту на початок 
хімічної реакції: 
С(N2) = 0,01 + 0,2 = 0,21 моль/л; 
С(H2) = 2 + 0,6 = 2,6 моль/л. 

 
Відповідь: вихідні концентрації азоту й водню відповідно дорівнюють: 

0,21 моль/л та 2,6 моль/л. 
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