
1 
 

МІНІСТЕРСТВО ОСВІТИ І НАУКИ УКРАЇНИ 
ПОДІЛЬСЬКИЙ ДЕРЖАВНИЙ АГРАРНО-ТЕХНІЧНИЙ 

УНІВЕРСИТЕТ 
 

ІНЖЕНЕРНО-ТЕХНІЧНИЙ ФАКУЛЬТЕТ 
 

 
 

Кафедра агрохімії, хімічних та  
загально біологічних дисциплін 

 

 
 

 

 
 

ХІМІЯ 
 
 
 

Навчальний посібник  
 
 
 
 

 
 
 
 
 
 
 

Кам΄янець – Подільський 
2019 рік 



2 
 

УДК 54(075.8) 
 
 

Укладачі: 
 

Ямборак Раїса Семенівна 

кандидат географічних наук, доцент  

Роговик Леон Йосипович  
кандидат хімічних наук, доцент 

 
 

 
Рекомендовано до друку науково-методичною радою 

Подільського державного аграрно-технічного університету 
(протокол №            від                                   ) 

 
 
 

Рецензенти:   
Любинський О.І. – доктор сільськогосподарських наук, професор, завідувач 

кафедри екології Кам'янець-Подільського національного університету імені 

Івана Огієнка. 
                          
Дуганець В.І. - доктор педагогічних наук, професор кафедри 
тракторів,автомобілів та енергетичних засобів ПДАТУ. 

  
Збаравська Л.Ю. – кандидат педагогічних наук, доцент, завідувач кафедри 

фізики та загально-технічних дисциплін ПДАТУ. 
                         

 
Навчальний посібник для студентів спеціальності 141 – Електроенергетика, 
електротехніка та електромеханіка / Р.С. Ямборак, Л.Й. Роговик. Кам’янець-
Подільський: ПДАТУ, 2019. – 164 с. 
 

 

Навчальне видання містить теоретичний матеріал загальної хімії, тестові та 
контрольні завдання, питання підсумкового контролю, рівня знань студентів, 
довідковий матеріал, абетковий покажчик. Посібник може бути використаний 
студентами нехімічних спеціальностей при вивченні курсу хімії. 

 



3 
 

ВСТУП 
 

Головним завданням курсу хімії в системі природничої освіти є набуття 

майбутніми спеціалістами  знань про фізико-хімічні властивості неорганічних 

сполук, а також навиків та знань про перебіг хімічних процесів у біосфері та 

навколишньому середовищі. Хімія є однією із основних наук, яка створює базу 

для досконалого вивчення загальнотеоретичних і профільних дисциплін. 

Навчальний посібник містить інформацію щодо організації навчального 

процесу із дисципліни, правила з техніки безпеки під час роботи у хімічній 

лабораторії, методичні розробки  лабораторних занять. 

     Необхідно відмітити, що вивчення дисципліни здійснюється на 

першому курсі і перехід від шкільних форм та методів навчання до нових, 

вузівських, приводить до певних труднощів в роботі студента, в першу чергу 

психологічних. Тому методика викладу матеріалу посібника насамперед 

спрямована на полегшення адаптації студентів першого курсу до вузівських 

умов. Враховуючи  вище сказане, в посібнику значно розширено лекційний та 

експериментальний розділи. Кожна тема курсу закінчується набором питань  

для проміжного контролю знань (15 варіантів по три питання в кожному). 

Представлені вони таким чином, що елементи навчально-дослідної роботи 

органічно пов’язуються з матеріалом заняття і мають характер проблемного 

навчання, а також орієнтують їх на самостійну роботу з навчальною 

літературою. Кожне лабораторне заняття студент оформляє у вигляді протоколу, 

який включає в себе виконане домашнє завдання і опис результатів роботи в 

лабораторії. 

Тематика розділів відповідає типовій програмі, носить прикладний 

характер. Таким чином, в даному посібнику робиться спроба ефективно 

допомогти студенту в процесі навчання методами керування його пізнавальною 

діяльністю. 
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Інформація про організацію навчального процесу  

при вивченні дисципліни «Хімія» 
 

 
 Хімія як навчальна дисципліна структурована на два розділи (відповідно 

перший розділ містить шість тем, п’ять лабораторних та одне практичне 

заняття; другий розділ − три теми та три лабораторні роботи). Засвоєння 

тем контролюються на лабораторних заняттях у відповідності з 

конкретними цілями. Контроль рівня підготовки студентів здійснюється зі 

застосовуванням таких засобів: тестові завдання, розв’язування ситуаційних 

задач, проведення лабораторних досліджень та оцінка їх результатів, 

контроль практичних навичок. 

Студенти на лабораторних заняттях оформляють протоколи проведених 

досліджень, де зазначають мету досліду і коротко описують хід роботи, 

результати досліджень та висновки. 

Поточний контроль здійснюється на кожному лабораторному 

(практичному занятті), під час індивідуальної роботи викладача зі студентом 

для тих завдань, які студент опрацьовує самостійно і вони  входять до 

структури лабораторного (практичного) заняття. 

Підсумковий контроль засвоєння дисципліни в цілому здійснюється по  

завершенню лабораторних занять. Оцінка успішності студента з дисципліни 

проводиться за 100 бальною шкалою і має визначення за системою ECTS та 

шкалою, прийнятою в Україні. 
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Правила техніки безпеки під час роботи в лабораторії 

1. Перебуваючи в хімічній лабораторії, слід суворо дотримуватися загальних 
правил поведінки і дисципліни, пам’ятати, що їх порушення може призвести до 
нещасного випадку. 
2. Працювати треба в  халатах і тільки на своєму робочому місці. 
3. На робочому місці залишати лише необхідні речі (книги, зошит, ручка), а все 
інше (портфель, сумки) зберігати у спеціально відведеному для цього місці. 
4. Завдання виконувати, дотримуючись всіх вказівок в описі досліду: кількості 
розчину, послідовності виконання дій, температури досліду тощо. 
Забороняється виконувати досліди, не передбачені планом практичних занять. 
5. При визначенні запаху не підносити пробірку або склянку близько до себе, а 
тримати її на відстані і рухом долоні спрямовувати пари або газ в напрямку 
обличчя. 
6. Кожний предмет або реактив ставити на своє місце негайно після 
використання. 
7. Не витрачені або взяті в надлишку реактиви не можна зливати назад у 
склянку, щоб не псувати реактиви. 
8. Роботи з концентрованими кислотами і лугами проводити обережно, щоб 
виключити можливість попадання їх в очі, одержання опіків і пошкодження 
одягу. В разі потрапляння цих речовин на одяг негайно зняти їх ватним 
тампоном, ретельно промити водою, а потім – спеціальним розчином. 
9. Якщо кислота потрапила на шкіру – змочити уражене місце розчином питної 
соди, а при потраплянні на шкіру лугів – розведеним розчином ацетатної 
кислоти. 
10. Ні в якому разі не нагрівати щільно (герметично) закритого посуду. Гарячі 
предмети ставити тільки на спеціальні підставки, а не безпосередньо на стіл. 
11. Користуватися легкозаймистими і шкідливими речовинами (етери, галогени, 
концентровані кислоти, бром), а також проводити досліди, що супроводжуються 
виділенням шкідливих парів і газів, дозволяється лише у витяжній шафі з 
діючою вентиляцією. 
12. При нагріванні речовини у пробірці не спрямовувати її отвір в бік товариша 
або до себе, оскільки вміст пробірки може вибризнути в обличчя або на одяг. 
13. В разі виникнення пожежі треба негайно закрити крани найближчих 
пальників і вжити заходів до гасіння вогню, використовуючи вогнегасник, пісок 
тощо. 
14. Не виливати в раковину із пробірок концентровані розчини кислот та інших 
речовин, щоб не забруднювати стічні води. 
15. Не кидати папір, сірники, розбитий посуд у водопровідні раковини: 
використовувати для цього урни і кошики для сміття. 
16. У всіх випадках поранень, опіків та отруєнь негайно ставити до відома свого 
викладача, який допоможе організувати своєчасне і кваліфіковане надання 
медичної допомоги. 
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РОЗДІЛ І 
 

ЗАГАЛЬНА ХІМІЯ 
 

Тема 1.1. 
КЛАСИ НЕОРГАНІЧНИХ СПОЛУК 
 
1.1.1. Теоретична частина 
 

      Хімічні елементи утворюють численні сполуки, які відрізняються за 
складом та властивостями. Їх номенклатура є мовою хімії. Сучасний розвиток 
хімічної науки потребує вживання міжнародної номенклатури неорганічних 
сполук, яка містить їх традиційні та систематичні назви. 

Усі неорганічні речовини можна поділити на прості та складні. 

Простими називають речовини, молекули або кристали яких складаються  з 
атомів одного хімічного елемента, а складними − з двох і більше. Прості 
речовини розподіляються на метали і неметали. 

Основними класами неорганічних сполук є: оксиди, кислоти, основи і солі. 

Оксиди – це речовини, до складу яких входять 2 елементи, одним із яких є 
Оксиген: H2O, MgO, CO, CO2. Оксиди поділяють на основні, кислотні, 
амфотерні та індиферентні (несолетвірні). 

Основними називають такі оксиди, які при подальшому перетворенні дають 
основи: 

K2O + H2O = 2KOH 

CaO + H2O = Ca (OH)2 

Кислотними оксидами називають такі оксиди, які при подальшому 
перетоворенні дають кислоти: 

P2O5 + 3H2O = 2H3PO4 

SO2 + H2O = H2SO3 

Амфотерними називають такі оксиди, які мають властивості і кислотних і 
основних оксидів: 

ZnO + 2HCl = ZnCl2 + H2O 

ZnO + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2O 

В останній реакції оксид цинку має кислотні властивості, утворюючи сіль 
цинкової кислоти Н2ZnO2 цинкат натрію. 

Назви оксидам дають виходячи з міжнародної номенклатури. Згідно 
міжнародної номенклатури всі сполуки елементів з Оксигеном (за винятком 
пероксидів) називаються оксидами. Якщо елемент утворює з Оксигеном лише 
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одну сполуку, то її називають оксидом. Наприклад, кальцій оксид – CaO, 
алюміній оксид – Al2O3. 

Для елементів, що проявляють змінну валентність в дужках римськими 
цифрами вказується валентність, яку проявляє елемент в даному оксиді. Так, 
СО – карбон (II) оксид, CO2 – карбон (IV) оксид, P2O5 – фосфор (V)оксид. 

Основи – це речовини, до складу яких входять метал (іон амонію) та 
гідроксильна група (ОН) 

Класифікація і номенклатура основ. 
Oснови називають гідроксидами, наприклад, NaOH – натрій гідроксид, 

Ba(OH)2 – барій гідроксид. Якщо елемент утворює декілька сполук з групою 
OH-, то назви основам дають із врахуванням ступеня окиснення металу, 
наприклад Fe(OH)2 – ферум (II)гідроксид, Fe(OH)3 – ферум (III) гідроксид. 

Таблиця 1.1.1 

Формула кислоти назва 

H2SO4 

H2SO3 

H2S 

H2CO3 

H3PO4 

HNO3 

HNO2 

HCl 
HBr 
HJ 
HF 
H2SiO3 

CH3COOH 

сульфатна (сірчана) 

сульфітна (сірчиста) 

сульфідна (сірководнева) 

карбонатна (вугільна) 

фосфатна (ортофосфорна) 

нітратна (азотна) 

нітритна (азотиста) 

хлоридна (соляна) 

бромідна (бромистоводнева) 

йодидна (йодистоводнева) 

фторидна (плавикова) 

силікатна (кремнієва) 

ацетатна (оцтова) 
 

В основу класифікації основ покладено їх розчинність у воді. Добре 
розчинні основи називають лугами. Луги утворюються лужними і 
лужноземельними металами: КOH, Ba(OH)2. 

Кислоти – це речовини, до складу яких входять атоми Гідрогену та 
кислотний залишок (табл.1.1.1). 
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Номенклатура і класифікація кислот. 
Кислоти поділяють на оксигенвмісні (H2SO4, H2SO3) і безоксигенові (HCl, 

HBr).Основність кислоти визначається числом атомів Гідрогену у молекулі. 
Так, фосфатна кислота є трьохосновною (H3PO4). 

Солі – це речовини, до складу яких входять атоми металу і кислотні залишки 
(K2SO4, NaHCO3). Солі умовно поділяються на прості, подвійні і комплексні. 
Прості солі можна розділити на три групи: середні, кислі та основні.  Середніми 
називаються солі, в яких всі атоми Гідрогену кислоти заміщені на атоми металу 
і всі гідроксильні групи заміщені на кислотні залишки: KCl, CaCO3, NaNO3. 
Кислими називаються солі, молекули яких разом з атомами металу містять атом 
Гідрогену: KHSO4, NaH2PO4, Na2HPO4. Основними солями називаються такі, 
молекули яких разом з атомами металу містять гідроксильні групи: (CuOH)2SO4, 
ZnOHCl. 

Номенклатура солей. 
Назви середніх солей утворюють від назв кислот. Кислі солі називають, 

додаючи до назви середньої солі префікс гідро-, а основні – гідроксо- (табл. 
1.1.2). 

Таблиця 1.1.2 

Формула 
кислоти 

Назва солі Приклад 

H2SO4 

H2SO3 

H2S 

HNO3 

H3PO4 

H2CO3 

H2SiO3 

HCl 

НВr 

HJ 

Сульфат 

Сульфіт 

Сульфід 

Нітрат 

Фосфат 
Карбонат 

Силікат 
Хлорид 

Бромід 

Йодид 

K2SO4 – калій cульфат 

CaSO3- кальцій сульфіт 

CuS- купрум (ІІ) сульфід 

Ba(NO3)2- барій нітрат 

Mg3(PO4)2- магній фосфат 

(NH4)2CO3- амоній карбонат 

Na2SiO3- натрій силікат 

AlCl3-алюміній хлорид 

CaBr2- кальцій бромід 

NaJ- натрій йодид 
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Питання для самоперевірки: 
 

1. Обчислити молярні маси наступних речовин: натрій гідроксиду, 
кальцій фосфату, гідразину. 

2. Чому рівна молярна маса еквівалента сульфатної кислоти в реакції 
одержання простого суперфосфату. 

3. Обчислити молярну масу еквівалента H2SO4 в реакції: 
2H2SO4 + Cu = CuSO4 + SO2 + 2H2O 

4. Обчислити молярну масу еквівалента Al(OH)3  для реакції: 
                               Al(OH)3 + 3НСl = AlСl3 + 3Н2О 
5. Проілюструйте справедливість закону кратних відношень на 

наступних прикладах: а) сульфуру оксиди  SO2  і  SO3; б) карбону оксиди СО і 
СО2. 

6. Обчислити масу 1 л кисню при нормальних умовах. 
 

1.1.2. Експериментальна частина 
Лабораторна робота №1. Класи неорганічних сполук 
 

Дослід 1. Добування оксиду. 

Насипати в залізну ложечку порошок (стружку) магнію і запалити її у 
полум'ї спиртівки. Звернути увагу на колір добутого магній оксиду. Одержаний 
оксид залишити до наступного досліду. 

 Дослід 2. Взаємодія оксидів з водою. 
Взяти в пробірки по 0,1-0,2 г купрум (ІІ) оксиду, магній оксиду та фосфор 

(У) оксиду. В кожну пробірку долити 3-4 мл дистильованої води і збовтати. 
Після відстоювання в перші дві пробірки добавити 1-2 краплі фенолфталеїну, в 
третю – стільки ж метилоранжу. 

Що спостерігається? Які оксиди взаємодіють з водою? Написати відповідні 
рівняння реакцій. 

Дослід 3. Добування малорозчинних гідроксидів. 
Налити в пробірки по 1-2 мл розчинів ферум (III) хлориду, купрум (ІІ) 

сульфату і до кожної добавити по 1-2 мл розчину натрій гідроксиду. Зверніть 
увагу на колір утворених осадів. Написати відповідні рівняння реакцій. 

      Дослід 4. Амфотерні гідроксиди. 
 Налити в пробірку по 2-3 мл розчину солі цинку. Добавити 1-2 мл розчину 

лугу. Утворений осад розділити на дві частини. До однієї частини добавити 
розчин нітратної кислоти, до іншої − розчину лугу. Про що свідчить розчинення 
осадів? Написати відповідні рівняння реакцій. Які ще метали, крім цинку, 
утворюють амфотерні гідроксиди? 
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Дослід 5. Взаємодія основного оксиду з кислотою. 
Насипати в пробірку 0,1-0,2 г купрум (II) оксиду і добавити 3-4 мл 

хлоридної кислоти, нагріти. Що відбувається? Написати рівняння реакції. 

Дослід 6. Взаємодія кислотного оксиду з лугами. 
В колбу В’юрца насипати порошок крейди, додати декілька мілілітрів 

хлоридної кислоти. Утворений вуглекислий газ пропускати крізь 2-3 мл розчину 
барій гідроксиду. Що відбувається? Написати рівняння реакції. 

 
1.1.3. Питання проміжного контролю знань до теми 1.1. 

Варіант 1 
1. З яким із приведених нижче сполук буде реагувати гідроксид хрому (ІІІ)? 
Написати відповідні рівняння реакції і назвати всі сполуки: 
а) оксид сульфуру (VІ); б) оксид літію; в) гідроксид літію; г) нітритна кислота; 
д) вода. 
2. Напишіть рівняння реакції утворення всіх можливих солей при взаємодії 
гідроксиду кальцію та ортофосфатної кислоти. Назвіть ці солі. Що Ви знаєте 
про застосування даних сполук? 
3. Напишіть рівняння реакції з допомогою яких можна здійснити такі 
перетворення: 
Zn → ZnO → ZnCl2 → Zn (OH)2 → Na2 [Zn (OH)4] 
4. Ангідрид карбонатної кислоти – одна з найцінніших сполук для с/г. Що Ви 
про це знаєте? Які рівняння реакції можна написати в зв’язку з цим? 

 
Варіант 2 

1. Напишіть формули названих нижче солей, якщо ступінь окиснення хрому(+6) 
а) хромат калію;б) дихромат калію;в) оксид хрому(ІІІ);г) трихромат калію. 
2. Напишіть рівняння реакції одержання можливих солей при взаємодії 
гідроксиду рубідію та силікатної кислоти. Назвіть одержані солі. 
3. Скласти графічну формулу таких сполук: 
оксид алюмінію, гідроксид алюмінію, сульфат алюмінію. 
4. Сульфат цинку використовують у тваринництві як лікувальний засіб. Як 
приготувати децимолярний, децинормальний та 5%-ний розчин такої солі? 
 

Варіант 3 
1. З якими з приведених сполук буде реагувати нітритна кислота? Написати 
рівняння відповідних реакцій і назвати одержані сполуки: 
а) оксид стануму (ІV);б) оксид хлору (ІІІ); в) гідроксид феруму (ІІІ); г) 
алюміній; д) сульфат алюмінію. 
2. Напишіть рівняння реакції одержання можливих солей при взаємодії 
гідроксиду алюмінію та сульфатної кислоти. Назвіть одержані солі. 
3. Як здійснити такі перетворення (рівняння реакції): оксид барію → гідроксид 
барію → фосфат барію → ортофосфатна кислота → дигідрофосфат натрію? 
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4. Тварин, хворих на коросту, лікують препаратами, що містять такі речовини: 
гідросульфат, піросульфат, тіосульфат натрію. Напишіть молекулярні та 
графічні формули цих солей. 
 

Варіант 4 
1. Складіть рівняння реакції між відповідними кислотами і основами, які 
приводять до утворення таких солей: нітрат нікелю, гідрокарбонат натрію, 
гідрофосфат натрію, сульфід калію, сульфат алюмінію, бура. 
2. З якими сполуками, що приведені нижче, буде взаємодіяти оксид алюмінію: 
гідроксид літію, вода, сульфатна кислота, оксид барію, фосфорний ангідрид, 
бромідна кислота? Напишіть відповідні рівняння реакції. 
3. Як здійснити такі перетворення? 
Магній → оксид магнію → фосфат магнію → нітрат магнію → карбонат магнію 
→ вуглекислий газ → глюкоза. 
4. Опишіть практичне значення вуглекислого газу в с/г практиці. 
 

Варіант 5 
1. Складіть молекулярні та графічні формули: 
а) гідросульфат натрію; б) гідроксокарбонат купруму; в) паризька зелень; 
г) мідний купорос. Значення даних речовин в с/г. 
2. Які солі можна одержати при взаємодії гідроксиду феруму (ІІІ) з нітратною 
кислотою? Назвіть ці солі. 
3. Напишіть рівняння реакцій, з допомогою яких можна здійснити такі 
перетворення: 
фосфат кальцію → фосфор → оксид фосфору (V) → фосфатна кислота→ 
дигідрофосфат кальцію → сульфат кальцію. Назвіть основні застосування  
даних сполук в тваринництві. 
4. Застосування діоксиду сульфуру в практиці с/г. 
 

Варіант 6 
1. З якими з приведених нижче сполук буде взаємодіяти оксид кальцію: 
а) гідроксид барію; б) вуглекислий газ; в) вода; г) карбонатна кислота; 
д) фосфорний ангідрид. Написати рівняння можливих реакцій і розказати про їх 
практичне значення. 
2. Напишіть рівняння реакції одержання можливих солей при взаємодії 
арсенатної кислоти та гідроксиду стронцію. 
3. Як здійснити такі перетворення (рівняння реакцій): калій → гідроксид калію 
→ гідроксид феруму (ІІІ) → оксид феруму (ІІІ) →сульфат феруму (ІІІ)? 
4. Застосування оксидів карбону та сульфуру в ветеринарії як лікувальних 
засобів. 
 

Варіант 7 
1. Складіть молекулярні та графічні формули: а) залізний купорос; б) сода;в) 
алюмо – калієвий галун; д) дигідрофосфат кальцію. Практичне значення даних 
сполук у ветеринарії. 
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2. Напишіть рівняння реакцій одержання можливих солей при взаємодії 
гідроксиду магнію та нітритної кислоти. 
3. Як здійснити такі перетворення (рівняння реакцій): 
кальцій → хлорид кальцію → карбонат кальцію → оксид кальцію →гідроксид 
кальцію → фосфат кальцію → фосфорний ангідрид → фосфорна кислота → 
гідрофосфат кальцію. Практичне значення приведених сполук та реакції в с/г 
практиці. 
4. Застосування оксидів цинку та меркурію в ветеринарії. Докажіть 
амфотерність одного з названих оксидів. 
 

Варіант 8 
1. З якими з наведених сполук буде реагувати метафосфатна кислота: Напишіть 
рівняння відповідних реакцій: а) оксид магнію; б) сульфат калію; в) гідроксид 
барію; г) сірчаний ангідрид; д) діоксид мангану. Напишіть рівняння відповідних 
реакцій. 
2. Напишіть рівняння реакції утворення можливих солей при взаємодії оксиду 
цинку та арсенатної кислоти. Назвіть ці солі. 
3. Як здійснити такі перетворення (рівняння реакцій): вода → гідроксид 
кальцію → карбонат кальцію → оксид кальцію → гіпс → алебастр → мертвий 
гіпс? 
4. При розкисленні силосу застосовують оксид… В якій кількості доломіту 
міститься 100 кг цього оксиду? 
 

Варіант 9 
1. Напишіть можливі рівняння реакцій взаємодії гідроксиду нікелю (ІІ)  з 
приведеними сполуками: а) оксид сульфуру (ІV); б) оксид барію; в) бромідна 
кислота; г) нітрит міді (І); д) гідроксид алюмінію. 
2. Який оксид та солі відповідають дихроматній кислоті? Напишіть рівняння 
реакції одержання цих солей. 
3. Як здійснити такі перетворення (рівняння реакцій): нітроген → аміак → 
гідроксид алюмінію → нітрат амонію → нітратна кислота → оксид нітрогену 
(ІІ). Практичне значення цих реакцій та одержаних речовин. 
4.У промислових районах атмосфера забруднюється оксидом сульфуру (ІV), 
внаслідок чого випадають кислотні дощі, які завдають шкоди лісам, 
рослинництву, с/г культурам. Обчисліть масу 0,5%-ного розчину такого дощу, 
що випадає після викидання в атмосферу 15 кг даного оксиду. 
 

Варіант 10 
1. З якими з приведених нижче сполук буде взаємодіяти оксид хрому (ІІІ): 
а) ангідрид хлоритної кислоти; б) вода; в) сульфідна кислота;г) гідроксид цезію; 
д) оксид карбону (ІV)? Напишіть рівняння реакції та назвіть одержані сполуки. 
2. На прикладі 3 – 5 реакцій докажіть подібність ангідридів перхлоратної та 
перманганатної кислот. 
3. У вашому розпорядженні гідроксид кадмію та хлоридна кислота. Скільки і 
яких солей можна одержати? Напишіть рівняння реакції та назвіть ці солі. 
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4. Розчин  боратна  кислоти використовується у ветеринарії як антисептик. 
Запишіть графічну формулу кислоти та її ангідриду. 
 

Варіант 11 
1. Складіть молекулярні та графічні формули таких сполук: 
а) аміак; б) іон амонію; в) карбонатна кислота; г) нітратна кислота; д) карбонат 
амонію. Значення цих сполук в амоніфікації органічних азотистих сполук в 
грунті. 
2. Напишіть рівняння реакцій утворення можливих солей при взаємодії 
гідроксиду амонію та ортофосфатної кислоти. Значення цих солей в с/г. 
3. Здійснити ряд перетворень(рівняння реакцій): 
Хлор → хлорид натрію → хлоридна кислота → хлорид амонію → хлоридна 
кислота → хлорид кальцію → хлорне вапно. 
Практичне використання приведених сполук у тваринництві та ветеринарії. 
4. Аналізом встановлено, що 1т картоплі містить 0,2% оксиду фосфору (V) і 
0,9% оксиду калію. Якій кількості подвійного суперфосфату та сульфату калію 
це відповідає? 

Варіант 12 
1.Складіть молекулярні та графічні формули таких сполук: а) аміак; б) нітритна 
кислота; в) нітратна кислота; г) карбонат кальцію; д)гідрокарбонат кальцію; е) 
нітрат кальцію. Приведені сполуки відіграють певну роль при нітрифікації 
аміаку. Виразіть цей процес з допомогою хімічних рівнянь. 
2. Які солі можна одержати при взаємодії гідроксиду кальцію та ортофосфатної 
кислоти? Напишіть відповідні рівняння реакцій, назвіть одержані солі та 
розкажіть про їх застосування. 
3. Напишіть рівняння реакцій, що відповідають таким перетворенням: 
йод → йодид калію → йодидна кислота → йод → йодоформ. Використання 
проведених речовин і їх сумішей у тваринництві. 
4. Чим відрізняється мета- форма кислот від орто- форми? Приклади. 

 
Варіант 13 

 

1. Напишіть молекулярні та графічні формули таких сполук: а) хлоритна 
кислота; б) бертолетова сіль; в) хлорне вапно; г) фторацетат барію. 
Застосування цих сполук в тваринництві та ветеринарії. 
2. Напишіть рівняння реакцій утворення можливих солей при взаємодії 
гідроксиду кальцію та карбонатної кислоти. Значення одержаних солей в 
природі, в с/г практиці, побуті. 
3. Як здійснити такі перетворення (рівняння реакцій): залізний купорос → 
сульфат феруму(ІІ) → сульфатна кислота → гідрогенсульфат натрію → сульфат 
натрію. 
4. Запишіть емпіричні та графічні формули оксидів фосфору і відповідних 
кислот. 
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Варіант 14 
1. Напишіть молекулярні та графічні формули таких сполук: а) дигідрофосфат 
кальцію; б) преципітат; в) дигідроксосульфат феруму(ІІ); г) 
калійалюмінійсульфат. Значення цих сполук в с/г. 
2. З якими з приведених нижче сполук буде взаємодіяти оксид рубідію: а) 
ангідрид перманганатної кислоти; б) оксид феруму (ІІІ); в) вода; г) 
ортофосфатна кислота; д) каустична „сода”? Напишіть відповідні рівняння 
реакції. 
3. Здійснити такі перетворення: бром → бромід натрію → хлорид натрію → 
хлоридна кислота → хлорид феруму (ІІ) → гідроксид феруму (ІІ) → гідроксид 
феруму (ІІІ). 
4.Залізний купорос використовують для боротьби із збудниками грибкових 
захворювань, для дезинфекції. Запишіть емпіричну та графічну формулу 
сполуки. 

Варіант 15 
1. З якими з приведених нижче сполук буде реагувати гідроксид цинку: а) 
нітратна кислота; б) бромідна кислота; в) гідроксид калію; г) вуглекислий газ; д) 
оксид натрію? Напишіть відповідні реакції і назвіть одержані сполуки. 
2. Напишіть формули оксидів, які можна одержати, розкладаючи нагріванням 
такі сполуки: H3AsO4;  H2WО4;  Fe(OH)3;  Cu (OH)2;  H2SiO3. 
3. Напишіть молекулярні та графічні формули таких сполук: а) арсеніт купруму; 
б) гідроксокарбонат купруму; в) мідний купорос;г) ацетат купруму. Де 
застосовують названі сполуки? 
4. Практичне використання приведених нижче сполук в технології переробки 
продуктів тваринництва: нітрат амонію, хлорид натрію, гідрокарбонат натрію, 
нітрит натрію. Запишіть графічні формули наведених сполук. 
 

Тема 1.2. 
БУДОВА АТОМА ТА ПЕРІОДИЧНА СИСТЕМА Д.І.МЕНДЕЛЄЄВА 
 
1.2.1. Теоретична частина 
 
Ядерна модель будови атома.   
Наприкінці XIX та на початку XX столітть були зроблені відкриття, які 

стали основою сучасної теорії будови атома. Це, насамперед, відкриття 
рентгенівського випромінювання (К. Рентген – 1895 рік), радіоактивності (А. 
Бекерель – 1896 рік), відкриття електрона (Дж. Томпсон – 1897 рік) та 
визначення заряду електрона (Р. Маллікен – 1899 рік) і відкриття у 1909 році 
англійським вченим Е. Резерфордом ядра атома. 

Ці досліди показали, що атом подільний і складається з позитивно 
зарядженого ядра та електронів, які мають негативний заряд. Заряд електрона 
(1,6·10-19Кл) прийнято вважати за одиницю елементарного заряду. В цих 
одиницях заряд електрона -1. 
     Сучасна модель стану електрона в атомі. Під час хімічних реакцій ядро 
атома не змінюється. Змін зазнають електронні оболонки атомів, будовою яких 
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пояснюється багато властивостей хімічних елементів. Тому дуже важливе 
значення має визначення структури електронних оболонок та стану електронів 
в атомі. 

Сучасна теорія електронної будови атома грунтується на важливому розділі 
фізики – квантовій механіці, яка описує властивості мікроскопічних об'єктів. 

Відповідно до уявлень квантової механіки електрон як мікрочастинка має 
двоїсту природу – властивості частинки та хвилі. Таку ж природу – 
корпускулярно-хвильовий дуалізм – мають і інші мікрочастинки, рух та 
взаємодію яких вивчає квантова механіка. 

В залежності від того, які експерименти проводять з електроном, він може 
поводти себе як частинка або як хвиля: подібно частинці, електрон має певну 
масу та заряд; і в той же час – електрон проявляє хвильові властивості, 
характеризується здатністю до дифракції. 

Електрон в атомі не має траєкторії руху. Квантова механіка розглядає 
ймовірність перебування електрона в просторі навколо ядра. Електрон, який 
швидко рухається, може перебувати в будь-якій точці простору, що оточує ядро і 
різні положення його розглядаються як електронна хмара з певною густиною 
негативного заряду. 

На зміну траєкторіям (орбітам), які були в моделі Резерфорда, квантова 
механіка пропонує інший опис руху електрона – за допомогою орбіталей. 

Простір навколо ядра, в якому перебування електрона має максимальну 
ймовірність, називається орбіталлю. 

В ньому міститься 90% електронної хмари. Це означає, що 90% часу 
електрон перебуває в цій частині простору. Орбіталі знаходяться на певних 
відстанях від ядра, мають певну форму та орієнтацію у просторі. Для їх 
характеристики використовують набір квантових чисел: головного (п), побічного 
(l) та магнітного (тl). Слід зазначити, що поняття "орбіталь", "квантові числа", 
"енергетичні рівні", "підрівні" є математичними поняттями квантової механіки. 
Інтерпретація їх фізичної суті є умовною і спрощеною. 

 Головне квантове число характеризує енергію орбіталі, яка перш за все 
залежить від відстані орбіталі від ядра. Воно має цілочисельні значення від 1 
до нескінченності (п=1,2,3...). Орбіталі, що мають одинакові значення п, 
утворюють енергетичний рівень. 

Число енергетичних рівнів в атомі, заповнених електронами чисельно 
дорівнює номеру періоду, в якому перебуває елемент: в атомах елементів 
першого періоду 1 енергетичний рівень, II періоду – 2, III періоду – 3 і т.д. 
Максимальне число електронів на енергетичному рівні дорівнює подвоєному 
квадрату номера рівня, тобто:     N = 2п2,  де N – число електронів; п – номер 
рівня або головне квантове число. 

Отже, на першому енергетичному рівні – не більше 8 електронів, на 
третьому – не більше 18, на четвертому – не більше 32, і т.д. 

Побічне орбітальне квантове число l визначає форму орбіталі. Воно 
може набувати цілочисельних значень від 0 до п -1. Приведемо позначення 
орбіталей залежно від значення квантового числа l . 
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Значення l 0 1 2 3 4 
Позначення орбіталі s p d f g 

 
S-орбіталь (l = 0) має сферичну симетрію, тобто форму кулі; р-орбіталь 
(l=1) має форму гантелі; d-орбіталь (l=2) – чотирьох-пелюсткова розетка. 

Ще складніші форми, ніж d-орбіталі, мають f- та g- орбіталі. 
Ці зображення не є фізичними картинами орбіталей. Вони являють собою 

графіки математичних функцій і дають інформацію про ймовірність розподілу 
електронної густини. Схематично орбіталь (квантову комірку) позначають 
чотирикутником      . 

Орбітальне квантове число визначає також кількість енергетичних 
підрівнів. Покажемо це: 

п = 1; l = 0                        один підрівень 1 s; 
п = 2; l = 0,1                     два підрівні 2s, 2р; 
п = 3; l = 0,1,2                  три підрівні 3s, Зр, 3d; 
п = 4; l = 0,1,2,3               чотири підрівні 4s,4p,4d, 4f. 
Як бачимо, число підрівнів на енергетичному рівні дорівнює значенню п. 

Кажуть, що енергетичний рівень розщеплюється на п енергетичних підрівнів. 
Третє, магнітне квантове число (тl) визначає орієнтацію орбіталі в 

просторі. Воно може набувати цілочисельних значень від -l до +l. Число 
можливих значень тl для орбіталі дорівнює 2l + 1. 

Знайдемо число значень магнітного квантового числа тl для орбіталей: 
s-орбіталь: l=0, тl =0; одна орієнтація щодо трьох осей координат; 
s-орбіталь на підрівні одна      
р-орбіталь: l = 1, тl = -1, 0, +1; три орієнтації; 
р-орбіталей на підрівні три                  ; 
d-орбіталь: l = 2, тl = -2,-1, 0, +1, +2; п'ять орієнтацій; 
d-орбіталей на підрівні п'ять                         . 
Отже, кожний енергетичний рівень містить певний набір енергетичних 

підрівнів, а кожний енергетичний підрівень має певні орбіталі. Орбіталі можуть 
бути вакантними або заповненими електронами. На будь-якій орбіталі електрон 
характеризується чотирьма квантовими числами: три вищеназвані та четверте 
спінове квантове число електрона, або спін ms. Спін електрона характеризує 
його обертання навколо своєї осі, тобто власний магнітний момент електрона. 
Спін може мати лише два значення +1/2 і -1/2. Графічне позначення значень 
спіну: ↑ або ↓. 

Розподіл електронів в атомі зображають у вигляді електронних формул. 
Розглянемо як їх складати та яку інформацію вони дають. 

Електронні формули атомів. 
Електронні формули атомів – це умовне зображення розподілу електронів 

по орбіталях на енергетичних рівнях та підрівнях. Для складання електронних 
формул слід використовувати три правила. 

Перше правило – принцип Паулі. У атомі не може бути двох електронів, 
що мають однакові значення всіх чотирьох квантових чисел, тобто на кожній 
орбіталі може перебувати не більше 2 електронів. Якщо на орбіталі перебуває 
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1 електрон, то він називається неспареним, якщо 2 – то це спарені електрони. За 
принципом Паулі можна розрахувати максимальне число електронів на орбіталі, 
підрівні, рівні. Оскільки на одній орбіталі найбільше число електронів дорівнює 
2, максимальне число електронів становитиме: 

•   на s-підрівні – 2; 
•   на р-підрівні (трьох р-орбіталях) – 6; 
•   на d-підрівні (п'ятьох орбіталях) – 10, і т.д. 
Максимальне число електронів на підрівні позначається верхнім індексом:     

s2; p6; d!0; f14. 
Друге правило – принцип найменшої енергії (правила Клечковського.) 

Електрони заповнюють енергетичні  підрівні  за  зростанням  енергії,  яка  
характеризується  сумою (п+l). При цьому, якщо сума (п+l) для різних підрівнів 
одинакова, заповнюється підрівень із меншим значенням п. Користуючись цим 
правилом, можна одержати ряд послідовності заповнення   електронами   
орбіталей   атомів   елементів   періодичної системи: 

 

Is < 2s < 2р < 3s < Зр < 4s < 3d < 4р < 5s < 4d < 5р < 6s < 4f < 5d < 6p. 

Третє правило – правило Хунда. Сумарне спінове число електронів 
неповністю заповненого підрівня має бути максимальним. Звідси випливають 
такі висновки:

1) під час заповнення підрівня електрони займають різні орбіталі;
2) спіни неспарених електронів, що знаходяться на різних орбіталях – 

паралельні. Наприклад, якщо на р-підрівні знаходяться 3 електрони, то вони 
повинні розміститись на трьох різних орбіталях. 

 
 
Користуючись цими правилами запишемо електронні формули атомів 

хімічних елементів у відповідності з їх положенням у періодичній системі. 
І період. 
У першому періоді знаходяться два хімічні елемента: Гідроген та Гелій. їх 

електронні формули: 1Н – 1s1; 2Не – 1s2. Пояснимо запис. Велика цифра показує 
номер енергетичного рівня, який співпадає з номером періоду, літера s –означає 
форму орбіталі або енергетичний підрівень. Маленька цифра над літерою 
праворуч – показує число електронів. Так, у Гідрогену 1 неспарений електрон 
знаходиться на s-орбіталі; у Гелію – 2 спарених електрони. Електронна 
оболонка Гелію завершена і дуже стійка. Це інертний (благородний) газ. 

II період. 
У елементів другого періоду заповнюється другий енергетичний рівень, 

причому спочатку – орбіталь s-підрівня, а потім – три орбіталі р-підрівня:               
3Li – 1s22s1;  4Be – 1s22s2;  5B – 1s22s22p1;  6C – 1s22s22p2;  7N – 1s22s22p3; 8O – 
1s22s22p4; 9F – 1s22s22p5; 10Ne – 1s22s22p6.

У Неону заповнення р-орбіталей відбувається повністю; він – інертний газ. 
III період. 
Період починається з Натрію (Z=11), електронна конфігурація якого 11Na – 

1s22s22p63s1. 

↑ ↑ ↑ 
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Електронну формулу можна також зобразити більш компактно 
(скорочено). В ній та частина, яка відповідає заповненим електронним рівням 
інертного газу, позначається його символом в квадратних дужках і поряд 
зображаються інші електрони, що називаються зовнішніми або валентними. 
Число валентних електронів дорівнює номеру групи. Запишемо для Натрію та 
інших елементів III періоду їх скорочені електронні формули: 

11Na -  [Ne]3s1; 12Mg -  [Ne]3s2;   13Al -  [Ne]3s23p1;    14Si - [Ne]3s23p2;   
 

 15P - [Ne]3s23p3; 16S - [Ne]3s23p4;  17Cl - [Ne]3s23p5; 18Ar - [Ne]3s23p6. 
У атомів елементів І-III періодів, які ми розглянули, заповнюються s- або р-

підрівні зовнішнього рівня. Відповідно вони відносяться до s- або р-елементів. 
IV період. 
У атома першого елемента IV періоду Калію починає  заповнюватись 4s-

opбіталь, у Кальцію – 4s-орбіталь заповнена повністю:   19К – [Ar]4s1;  20Са – 
[Ar]4s2. 

З елемента Скандію (Z=21) починається заповнення 3d-підрівня. П'ять 
орбіталей Зd-підрівня можуть бути заняті 10 електронами, що має місце у 
атомів елементів від Скандію до Цинку (Z=30). Таких елементів 10 і вони 
утворюють декаду. У двох елементів IV періоду Хрому та Купруму відбувається 
так зване проскакування електрона з 4s-підрівня на 3d. Це зв'язано з тим, що для 
атома енергетично більш вигідно мати повністю або наполовину заповнений d-
підрівень. На зовнішньому 4s-підрівні атомів цих елементів знаходиться не два, 
а один електрон, другий "проскочив" на d-підрівень. Запишемо електронні 
формули атомів деяких елементів цієї декади: 

21Sc – [Ar]4s23d1; 24Сr – [Ar]4s13d5; 29Cu – [Ar]4s13d10; 30Zn –[Ar]4s23d10. 
У елементів декад валентними є електрони зовнішніх та передостанніх 

підрівнів (наприклад, 4s і 3d у елементів IV періоду). 
В атомах наступних після Цинку елементів іде заповнення 4р-підрівня. 

Таким же чином можна зобразити електронні формули атомів хімічних 
елементів інших періодів. 

Як уже зазначалось, в залежності від того, який підрівень заповнюється 
останнім, розрізняють s-, p-, d- та f-елементи. 

До s-елементів належать перші два елементи кожного періоду (IА і IIА 
підгрупи); останні шість елементів кожного періоду (крім 1-ого і 7-ого) – це             
р-елементи (IIIA - VIIIA підгрупи). У вільному стані s-елементи є металами, 
крім Гідрогену та Гелію. Серед р-елементів є неметали і метали. Окрему групу 
р-елементів складають інертні гази, які знаходяться в VIIIA-підгрупі. 

Елементи вставних декад, у яких заповнюється електронами d-підрівень, 
належать до d-елементів. Це всі елементи побічних підгруп, за хімічними 
властивостями вони відносяться до металів. 

У f-елементів заповнюється електронами f-підрівень. Це – лантаноїди 
(Z=58..71) та актиноїди (Z=90.. 103). 

За електронною формулою атома хімічного елемента можна  визначити: в 
якому періоді та групі знаходиться цей елемент, до яких елементів він 
відноситься, а також передбачити можливі ступені окиснення, про що буде 
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сказано пізніше. Покажемо це на прикладі. Запишемо електронну формулу для 
елемента з Z=33 (Арсен) та зобразимо графічно зовнішні електрони: 
33As1s22s22p63s23p63d104s24p3 

 

↑↓ ↑ ↑ ↑ 
 

 Як видно із формули, зовнішнім є четвертий рівень (п = 4). На ньому 
знаходиться   5 електронів:   4s24p3   (сума   верхніх   індексів  2 + 3 = 5). Цей 
елемент знаходиться в четвертому періоді, головній підгрупі п'ятої групи (VA). 
Це р-елемент. 

Виходячи із місця елемента в Періодичній системі можна описати його 
властивості. 

Зробимо це для елемента з порядковим номером 25. Цей елемент – Манган 
(Мn). Він знаходиться в четвертому періоді, в побічній підгрупі VII групи 
(VIIБ). Електронна формула Мn: Is22s22p63s23p64s23d5 або скорочено [Ar]4s23d5. 
Отже Мn – d-елемент. 

Елемент може легко віддавати 2 електрони з 4-го рівня, проявляючи 
ступінь окиснення +2. При цьому він утворює оксид МnО і гідроксид Мn (ОН)2, 
який є типовою основою. Газоподібних водневих сполук Мn не утворює, 
оскільки знаходиться в побічній підгрупі. 

Атом Мангану може також віддавати електрони з 3d-підрівня - 
передостаннього енергетичного рівня і теоретично може проявляти ступені 
окиснення від +2 до +7. Максимальна кількість зв'язків, яка може утворитись – 
сім. Найчастіше у Мn реалізуються ступені окиснення +2, +4, +6, +7. Манган в 
ступені окиснення +4 утворює амфотерний оксид МnО2. Оксид, який відповідає 
вищому ступеню окиснення - Мn2О7. Цей оксид має кислотні властивості і йому 
відповідає кислота НМnО4. 

Періодичний закон і Періодична система хімічних елементів 
Д.І. Менделєєва 

Періодичний закон хімічних елементів і його графічне відображення – 
періодична таблиця – є сучасною основою для вивчення властивостей елементів 
та їх сполук. Перше формулювання закону було таким: властивості елементів 
та їх сполук перебувають у періодичній залежності від величини атомної ваги 
елементів (Д.Менделєєв, 1869 р.). З часом формулювання закону змінювалось і 
в сучасному викладенні читається так: властивості хімічних елементів та їх 
сполук перебувають у періодичній залежності від величини заряду ядер їх 
атомів (порядкового номера або протонного числа). Періодична таблиця 
побудована за зростанням порядкових номерів елементів і поділяється на 
горизонтальні періоди і вертикальні групи відповідно з тим, що елементи 
періодично утворюють однотипні форми сполук, мають одакову валентність. 
Всього відомо 7 періодів і 8 груп елементів. 

 Період – це сукупність (ряд) хімічних елементів, побудований в порядку 
зростання заряду ядер атомів, який починається (крім першого) активним 
лужним металом і закінчується благородним газом. Періоди поділяться на малі і 
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великі. Малі періоди: 1, 2, 3- мають відповідно 2, 8, 8 елементів. Великі періоди: 
4, 5, 6 - мають відповідно 18, 18, 32 елементів. 7 великий період незавершений. 

 У періоді зліва направо спостерігається зменшення металічних 
властивостей елементів і зростання неметалічних. Останні члени ряду – 
благородні гази, хімічно мало активні. 

 За подібністю хімічних властивостей елементи в таблиці поділяються на 8 
груп, які складаються з двох підгруп: головної і побічної. Головні підгрупи 
містять  елементи малих і великих періодів. Наприклад, головна підгрупа І -ої 
групи складається з елементів:  H, Li, Na, K, Rb, Cs, Fr;  головна підгрупа ІV-ої 
групи – з  C, Si, Ge, Sn, Pb;  головна підгрупа VII-ої групи – з F, Cl, Br, I, At.  До 
побічних підгруп входять елементи тільки великих періодів: 4, 5, 6, 7 - які 
мають металічні властивості. Наприклад, побічна підгрупа І-ої групи 
складається з металів:  Cu, Ag, Au;  побічна підгрупа ІІІ-ої групи –  Sc, Y, La, Ac;  
побічна підгрупа VІ-ої групи –  Сr, Mo, W. 

Характеристика хімічних елементів за їх положенням у Періодичній 
системі Д.І. Менделєєва 

 Знаючи місце елемента в Періодичній системі: порядковий номер, період, 
групу, підгрупу - можна досить чітко визначити деякі його властивості. По-
перше, якщо елемент знаходиться на початку періоду - в І, ІІ, ІІІ групах, він має 
металічні властивості, якщо в кінці періоду – неметалічні властивості. Всі 
елементи побічних підгруп є металами. Можна також визначити атомну масу, 
густину, температуру плавлення та інше як середнє арифметичне від 
відповідних костант його чотирьох “сусідів” ліворуч, праворуч, зверху, знизу. 
Наприклад, атомна маса селену 

  АSe = (75 + 80 + 32 + 128) / 4 = 78,7, 
що дуже близько до табличної (78,96).    
 Номер головної підгрупи дозволяє визначити валентність елемента за 

Оксигеном  і за Гідрогеном. Наприклад, для елемента V-групи головної 
підгрупи №33 Арсену As валентність за Оксигеном дорівнює  ІІІ або V; 
валентність за Гідрогеном: (8 - № групи) = 8 – 5 = 3 (ІІІ) в сполуках As2O3,  
As2O5;  AsH3. 

 У VIII групі знаходяться трiади елементів: Fe, Co, Ni;  Ru, Ro, Pd;  Os, Ir, 
Pt;  які дуже подібні за фізичними і хімічними властивостями і називаються 
родинами: родина Феруму, родина Платини та ін. Також дуже подібні за 
властивостями елементи – лантаноїди і актиноїди, які розташовані внизу 
таблиці. 

 Періодичний закон і Періодична система елементів зробили великий 
вплив на розвиток хімії. Наприклад, видатні вчені В.Вернадський і О.Ферсман 
показали тісний зв‘язок між геохімічними властивостями елементів – їх 
поширеністю у земній корі, міграцією та інше – Періодичним законом. Велике 
значення має він для розвитку ядерної хімії та синтезу нових позауранових 
елементів, сучасної теорії сплавів, теорії каталізу. Велике філософське значення 
закону у пізнанні Всесвіту. 
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Питання для самоперевірки: 
 

       1. Вкажіть кількість неспарених електронів в основному та збудженому 
станах атома СІ. 
       2. В якій послідовності відбувається заповнення підрівнів 5s, 4p, 4d? Дати 
мотивовану відповідь. 
       3. Скласти електронні формули і зобразити графічно збуджений і 
незбуджений стан атомів Карбону і Хлору. 
       4. В чому відмінність між металами та неметалами з точки зору будови 
атома? 

5. В чому суть сучасної моделі стану електрона в атомі? Атом деякого 
елемента має на 6 електронів більше, ніж іон Натрію. Назвіть цей елемент, 
напишіть його електронну формулу в нормальному та збудженому станах. 

6.   Атом деякого елемента має на три електрони більше, ніж іон Гідрогену. 
Назвіть цей елемент, напишіть його електронну формулу, вкажіть можливі 
ступені окиснення, напишіть сполуки з Оксигеном та Гідрогеном. 

7. Чому елементи Mn та Cl знаходяться в одній групі Періодичної системи 
елементів Д.І.Менделєєва ? 

 

1.2.2. Практична частина 

   Мета заняття: Повторити й систематизувати знання студентів про атоми й 
молекули; розглянути теорію будови атома Е. Резерфорда та Н.Бора; показати, 
яку інформацію несе порядковий номер і масове число; ознайомити із складом 
ядер атомів; дати уявлення про нукліди та ізотопи і розвинути уявлення про 
хімічний елемент. При вивченні даної теми основну увагу слід звернути на 
наступні питання: 
1. Роль теорії будови атома в хімії. 
2. Елементарні частинки і атомне ядро. 
3. Квантово-механічні принципи будови речовини. 
4. Корпускулярно-хвильовий дуалізм. 
5. Принцип невизначеності. Хвильова функція. Рівняння Шредінгера. 

     Квантові числа. 
6. Періодичний закон в світлі вчення про будову атома. Періодичні 
властивості атомів елементів. 

 

         2.2.1. Виконання тестових завдань: 
1. Невідомий елемент на останній орбіталі має 5 електронів і його 

електронна будова ...3s23p3. Це елемент: 
а) Нітроген; б) Хлор; в) Фосфор; г) Аргон. 
2. Будова зовнішньої орбіталі деякого елемента відповідає формулі s2 p4. 

Цей елемент належить до такої групи: а) VI; б) II; в) IV; г) V. 
3. Напишіть електронну формулу атома Фосфору. Вкажіть кількість 

неспарених електронів: а) 3; б) 2; в) 6; г) 0. 
4. Напишіть електронну формулу атома Силіцію. Вкажіть кількість вільних 
3р  орбіталей: а) 0; б) 1; в) 2; г) 3. 
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5. Неможливою є наступна конфігурація: а) 3d5; 4s2; 3p7; 4d0 
6. Вказати частинки, які мають таку ж електронну конфігурацію, що і 

катіон Магнію Mg2+: а) атом Неону; б) аніон Хлору; в) атом Алюмінію; г) катіон 
Кальцію. 

7. Атом невідомого елемента містить на 3d – підрівні 5 електронів. Назвати 
цей елемент та написати його електронну формулу. Це: 

а) Цинк; б) Ферум; в) Манган; г) Титан. 
8. Атом невідомого елемента має на 2 електрона більше, ніж йон Сульфуру 

S2- .  
Це елемент: а) Бор; б) Магній; в) Кальцій; г) Фосфор. Напишіть його 

електронну формулу та вкажіть тип (метал чи неметал): 
9. Вкажіть частинки, які мають таку ж електронну конфігурацію, що і 

катіон Літію Li+. Це: а) Гелій; б) Сульфур; в) Гідроген; г) Бор. Напишіть її 
електронну формулу. 

10. Невідомий елемент має на 6 електронів менше, ніж йон Калію К+. Це 
елемент: а) Кобальт; б) Магній; в) Флуор; г) Галій. Напишіть електронну 
формулу цього елемента. 

11. Поясніть на основі будови атома, чому Сульфур може мати 
максимальний ступінь окиснення +6, а Оксиген цією здатністю не володіє. Тому 
що: 

а) Сульфур знаходиться в третьому періоді, а Оксиген – в другому; 
б) атом Сульфуру має вакантні комірки  3d – стану; 
в) атом Оксигену має менший радіус атома; 
г) атом Сульфуру має більшу атомну масу. 
12. Вкажіть електронні формули атома та іона натрію: 
а) 1s22s22р6 3s1  і 1s22s22р6 3s0 ; 
б) 1s22s22р6 3s2   і 1s22s22р6 3s0; 
в) 1s22s22р6 3 s2 3р1  і 1s22s22р6 3s3р0        
г) 1s22s22р1  і 1s22s22р0 . 
 

1.2.2.2. Питання для самоперевірки: 

1. Вкажіть кількість неспарених електронів в основному та збудженому станах 
атома СІ. 
2. В якій послідовності відбувається заповнення підрівнів 5s, 4p, 4d? Дати 
мотивовану відповідь. 
3. Скласти електронні формули і зобразити графічно збуджений і незбуджений 
стан атома Карбону і Хлору. 
4. В чому відмінність між металами та неметалами з точки зору будови атома? 
5. В чому суть сучасної моделі стану електрона в атомі? 
6. Атом деякого елемента має на 6 електронів більше, ніж йон Натрію. Назвіть 
цей елемент, напишіть його електронну формулу в нормальному та збудженому 
станах. 
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7. На основі аналітичного огляду джерел літератури та  інформації, отриманої 
на лекціях і лабораторних заняттях, описати на прикладі елементів Кальцію, 
Стронцію і Радію склад атомних ядер та сутність ядерних реакцій. 
8. Суть планетарної моделі будови атома Е. Резерфорда, її недоліки. 
9. Постулати Н. Бора, їх значення в теорії будови атома і внутрішні протиріччя. 
10. Основні структурні елементи Періодичної системи: ряд, період, группа, 
підгрупа, сімейство. 

 
1.2.3. Питання проміжного контролю знань до теми 1.2. 

Варіант 1 
1. Розшифруйте приведені електронні формули: 
а) 1s² 2s² 2p6 3s1; б) 1s² 2s² 2p6 3s² 3p6 4s²; в) 1s² 2s² 2p6 3s² 3p6 3d10 4s²; 
г) 1s² 2s² 2p4; д) 1s² 2s² 2p6 3s23p6 3d10 4s² 4p6 5s1; е) 1s² 2s² 2p6 3s² 3p3; 
є) 1s² 2s² 2p5; ж) 1s² 2s² 2p6 3s²; і дайте відповіді на поставлені питання: 
 

а) найбільша відновлююча здатність у елемента; 
б) розташуйте приведені елементи в послідовності спадання металічних і 
зростання неметалічних властивостей; 
в) назвіть представників s-, p-, d- чи f- сімейства; 
г) запишіть можливі ступені окислення кожного з приведених елементів; 
д) запишіть формули з оксигеном і гідрогеном (де це можливо). 
2. Поясніть різницю між поняттями валентність і ступінь окиснення. Приведіть 
конкретний приклад. 
3. Наука, що вивчає хімічні взаємовідношення між живими організмами, а 
також між живою та неживою природою називається: а) хімічна технологія; б) 
біоніка; в) біонеорганічна хімія; г) хімічна екологія; д) хімічна термодинаміка. 

 
Варіант 2 

1. Запишіть визначення і основні характеристики понять „частинка” і „хвиля”. 
При вивченні якого питання Вам будуть потрібні ці поняття? 
2. Охарактеризуйте агрегатні стани речовин і вплив хімічного зв’язку на їх 
властивість. 
3. Кількість речовини, що містить стільки структурних одиниць, скільки атомів 
є в 0,012кг ізотопу карбону називається… 

 
Варіант 3 

1. З точки зору будови атома дайте характеристику першої і другої груп 
елементів періодичної системи Д.І. Менделєєва, вказавши: 
а) що є спільним для обох підгруп; б) в чому різниця; в) запишіть електронні 
формули представників груп і визначіть їх валентні електрони; г) запишіть 
формули оксидів і гідроксидів; д) зробіть порівняльну характеристику їх 
хімічної активності. 
2. Назвіть основні властивості йонного та ковалентного хімічного зв’язку. 
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3. Знайдіть відповідність між приведеними нижче кількісними фізичними 
величинами та їх розмірностями: 
а) – маса (m)     а – mа/а.о.m 
б) – кількість речовини (n)   б – 6,02∙10²³ моль 
в) – відносна атомна маса (Ar)  в – m/ n 
г) – число Авогардо (Nа)   г - моль 
д) – молярна маса (M)    д – г (кг) 
 

Варіант 4 
1. Охарактеризуйте зміну властивостей елементів по періодах і групах 
періодичної системи Д.І. Менделєєва, використовуючи електронні конфігурації 
атомів. 
2. Напишіть схему утворення молекул хлору, хлориду гідрогену, хлориду калію 
і йона гідроксонію. 
3. Обчисліть відносну молекулярну масу і масу 1 моль сполук: H2O, HNO3, 
Ca(OH)2. 

Варіант 5 
1. Основні відмінності між металами та неметалами з точки зору будови атома. 
2. Запишіть схему утворення водневого зв’язку і назвіть практичне значення 
його в природі для живих організмів, тощо. 
3. Напишіть емпіричну та графічну формулу аміаку і зробіть її аналіз. 
 

Варіант 6 
1. Чому атомні маси виражаються не цілими числами. Поясніть позначення Аr і 
Мr. 
2. Чому в утворенні хімічних зв’язків приймають участь лише електрони 
валентних енергетичних підрівнів? 
3. Найменша частина даної речовини, що має її хімічні властивості, 
називається: 
а) атом; б) молекула; в) хімічний елемент; г) моль; д) хімічний еквівалент. 

 
Варіант 7 

1. Назвіть основні положення, що характеризують зміст періодичного закону 
Д.І. Менделєєва. 
2. Вплив типу гібридизації на геометрію молекул. Поясніть зв’язок sp-, sp²-, sp³-, 
sp³d² - гібридизації з числовими значеннями валентних кутів відповідних 
сполук. 
3. Для повного згоряння 2 моль фосфору необхідно затратити …літрів кисню: 
а) 112; б) 11,2; в) 22,4; г) 56; д) 5,6. 
 

Варіант 8 
1. Кількісно металічність і неметалічність елементів визначають значеннями їх 
електронегативності. Назвіть характерні властивості металів та неметалів і 
пов’яжіть зміну природи металічності чи неметалічності з конкретними 
значеннями електронегативностей. 
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2. В методі валентних зв’язків користуються поняттям „валентність”, а в методі 
молекулярних орбіталей? Приведіть приклади. 
3. Визначте маси і кількість речовин, які утворюються в результаті реакції, для 
якої взято 1 моль оксиду кальцію і 2 моля води. 

 
Варіант 9 

1. Проаналізуйте відомий в науці принцип мінімуму енергії і поясніть його дію 
при заселенні електронами енергетичних рівнів та підрівнів. 
2. Поясніть полярну будову молекули води і значення цього явища при вивченні 
розчинів і не тільки. 
3. Приведене визначення: „кількість речовини, що містить стільки структурних 
елементів, скільки атомів міститься в 12 грамах карбону 12С характеризує 
поняття”: 
а) відносна атомна маса (Аr); б) відносна молекулярна маса (Мr); в) еквівалент; 
г) молярна маса; д) моль. 
 

Варіант 10 
1. Розкрийте суто понять: „потенціал (енергія) іонізації”, „спорідненість атома 
до електрона” і використайте їх для визначення активності металів і неметалів. 
Сумуючи ці дві величини можна отримати третю, яка характеризує здатність 
атома утримувати електрони і називається вона…(допишіть). 
2. В приведеному нижче ряду виберіть сполуки з ковалентним полярним 
зв’язком: O2, H2O, CO2, CaO, CO. 
3. При спалюванні сірководню одержують 0,5 моль сірки. Для реакції було 
витрачено …літрів кисню: 
а) 5,6; б) 11,2; в) 22,4 г) 44,8  д) 28. 
 

Варіант 11 
1. Поясніть чому під час хімічних реакцій речовин маса ядер атомів не 
змінюється (протони і нейтрони в хімічних реакціях участі не приймають). 
2. Запишіть енергетичні схеми утворення молекул оксигену та монооксиду 
карбону (М МО) і зробіть висновки про кратність зв’язку в цих молекулах. 
 
3. Газ, що утворився при спалюванні сірководню пропустили через розчин 
сульфіту натрію, внаслідок чого утворилась кисла сіль. Запишіть рівняння 
реакції цього процесу. 

 
Варіант 12 

1. Скільки Вам відомо структур періодичних систем елементів? Розберіть ту, 
якою Ви користуєтесь (періоди, групи сімейства, зміна властивостей, 
визначення валентності ступенів окиснення). 
2. В ряду HF → H2O → NH3 енергія зв’язку H–Е зменшується чи збільшується? 
Поясніть. 
3. Назвіть форми існування хімічного елемента. 
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Варіант 13 
1. Поясніть як Ви розумієте суть фізичного змісту періодичного закону Д.І. 
Менделєєва. 
2. Проаналізуйте залежність властивостей складних речовин від будови атома та 
характеру хімічних зв’язків. 
3. При взаємодії 1,12 л. (н.у.) сірководню із розчином гідроксиду натрію 
(надлишок) утворилась сіль (запишіть формулу) масою: 
а) 3,9г; б) 39г; в) 0,39г; г) 7,8г; д) 0,78г. 
 

Варіант 14 
1. Рівняння N = 2n² показує: 
а) число електронів на зовнішньому енергетичному рівні; б) число електронів 
на даному енергетичному рівні; в) число всіх електронів в атомі; г) число 
валентних електронів; д). число протонів у ядрі. 
2. Поясніть чому іонні сполуки утворюють великі агрегати – кристали, а не 
просто певні молекули. 
3. Однакове число молекул містить: 
а) 11,2 дм³ азоту і 1г водню; б) 28 г. азоту і 28г. водню; в) 5,6 дм³ кисню і 71г. 
хлору; г) 22,4 дм³ хлору і 2 г. водню. 
 

Варіант 15 
1. Розшифруйте термін „Хімізація сільського господарства”. 
2. Знайдіть істотні відмінності між ковалентним та металічним зв’язками. 
3. Обчисліть кількість речовини брому, що вступає в реакцію з магнієм масою 
18г. 
 
        Тема1. 3. 

РОЗЧИНИ. КІЛЬКІСНА ХАРАКТЕРИСТИКА РОЗЧИНІВ 
 
1.3.1. Теоретична частина 
 
 Вода – найпоширеніша і найголовніша хімічна речовина для живих 

організмів і є частиною середовища, у якому живе людина. Найважливіша  
властивість води – це здатність розчиняти велику кількість інших речовин з 
утворенням розчинів, які мають важливе значення для перебігу різних 
життєвих процесів. Вода містить тисячі компонентів: органічні речовини, 
комплексні неорганічні йони, йони металів та неметалів. Саме в такому розчині 
вперше виникли живі організми. З нього вони одержали необхідні йони і 
молекули, що дали змогу в процесі еволюції багатьом з них залишити водне 
середовище. Водний  розчин у живих організмах при цьому зберігся у вигляді 
міжклітинної рідини, плазми крові. В організмі дорослої людини вміст води 
становить близько  70 мас. % з них в кістках ≈ 20 мас. %,  в тканинах головного 
мозку ≈ 85 мас. %. Вода є тим середовищем, в якому відбуваються хімічні 
процеси, що забезпечують життєдіяльність організмів. Вода сприяє 
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проходженню в  організмах різних реакцій обміну речовин (гідратації, 
гідролізу, травлення, набрякання, кровотворення та ін.), де вона виконує 
функції транспортування речовин до різних органів. 

Особливості біологічних процесів в живих організмах визначаються 
фізичними і хімічними властивостями води.  У більшості речовин при переході 
з рідкого стану в твердий густина зростає і об’єм зменшується. У води, навпаки, 
густина льоду при 00С  г/см3, а густина рідкої води рівна 1 г/см3. Ця особливість 
зумовила виникнення живих організмів у їх нинішніх формах існування, бо 
якби лід не плавав на поверхні води, а опускався на дно, то форми існування 
багатьох речовин живих організмів відрізнялися б від сьогоднішніх. Об’єм води 
при замерзанні зростає, густина води при нагріванні від 00С до 40С також 
підвищується, а для інших речовин з підвищенням температури густина 
зменшується. Більшість аномальних властивостей води пояснюється існуванням 
між молекулами води водневих зв’язків і будовою самих молекул води. 

Молекули води складаються з двох атомів Гідрогену і одного атома 
Оксигену, які розміщенні між собою під кутом 104,50. Оскільки атоми Оксигену 
мають вищу електронегативність ніж атоми Гідрогену, то електрони від атомів 
Гідрогену будуть зміщенні до атомів Оксигену, внаслідок чого атоми Гідрогену 
набувають позитивного заряду, а атом Оксигену – негативного. В  результаті 
цього молекули води набувають полярності, що є причиною утворення гідратної 
оболонки йонів при розчиненні у воді електролітів і утворення з молекул води 
більш складних асоціатів. Вода незвичайна і в тому відношенні, що у неї як в 
твердому, так і в рідкому стані біля кожної молекули знаходяться чотири 
сусідніх молекули. 

При замерзанні води водневі зв’язки між молекулами розташовуються до 
вершин тетраедру, утворюється кристалічна структура льоду, в якій містяться 
пустоти, розміри яких перевищують розміри молекул води. При плавленні 
льоду його структура руйнується, пустоти заповнюються молекулами води і 
густина збільшується. Тому об’єм води, що утворюється при плавленні льоду 
буде меншим за об’єм льоду. При нагріванні води вище 40с починає переважати 
тепловий рух молекул, об’єм води збільшується, а густина зменшується. При 
40С густина води максимальна. 

За міцністю водневий зв’язок займає проміжне місце між енергією сил 
Ван-дер-Ваальса та енергією йонного зв’язку. Максимальна кількість водневих 
зв’язків між молекулами води повинна бути такою, щоб вони не викликали 
великого відхилення від кута тетраедра 109028/. 

За фізичними властивостями вода різко відрізняється від  інших гідридів 
неметалів ІV групи періодичної системи (Н2Se, H2Tl, H2S): 

1) У неї набагато вищі  tкип і  tпл.   
       tкип (Н2О) = 1000С 
       tпл. (Н2О) = 00С, 
    а  у  H2S  і  Н3Se  tкип і  tпл.  відповідно рівні: 

              tпл (Н2S) = - 85,50С;       tкип (Н2S) = - 60,30С, 
             tпл. (Н2Se) = - 65,70С;     tкип (Н2Se) = - 41,50С. 



28 
 

Це пов’язано з тим, що у рідкій воді утворюються асоціати, які 
перетворюються у більш складніші агрегати. 

 2)  Вода має велику теплоємність. Це пояснюється тим, що розташовані 
поруч молекули води утримуються водневими зв’язками і певна кількість 
теплоти витрачається на їх руйнування.  Висока теплопровідність води дає 
змогу рівномірно розподіляти теплоту між тканинами організму.  
 При переході води з рідкого стану у газоподібний поглинається велика 
кількість теплоти, що дає можливість організму звільнятися від надлишку 
теплоти шляхом її випаровування через шкіру. 

3) Вода має високу діелектричну проникність ( ε =81) і тому вона є добрим 
розчинником для більшості органічних і неорганічних  речовин. 

Таким чином, унікальні властивості води зумовлюють її участь у всіх 
біохімічних процесах, що відбуваються у живому організмі. 

Розчинами називають гомогенні термодинамічно стійкі системи, що 
складаються з двох і більше компонентів. Склад компонентів може 
змінюватись у межах, допустимих розчинністю. 

Розчинником називають середовище, в якому розчинені речовини 
рівномірно розподілені у вигляді молекул або йонів. 

Насичений розчин – це розчин, що перебуває у рівновазі з розчиненою 
речовиною. 

Ненасичений розчин – це розчин, в якому концентрація насиченої 
речовини менша ніж в насиченому. 

Перенасичений розчин утворюється, якщо при певній температурі в ньому 
міститься більше розчиненої речовини ніж це зумовлено межею розчинення.      

Розрізняють газоподібні, рідкі та тверді розчини. Газоподібні розчини – це 
суміші газів. Повітря – це газовий розчин азоту, кисню, диоксиду Карбону, 
водяної пари та ін. Рідкі розчини – це суміші рідин або розчини твердих 
речовин і газів у рідинах. Тверді розчини – це тверді фази, що одержуються при 
охолодженні рідких розплавів. 

Під істинним розчином розуміють гомогенну (однорідну) систему 
змішаного складу, утворену не менш ніж двома незалежними компонентами. 
Хімічний склад і фізичні властивості розчину однакові в усьому об’ємі. 
Важлива характеристика розчину – його склад та концентрація компонентів. 

Вміст розчиненої речовини виражають безрозмірними одиницями (долі, 
проценти) і розмірними величинами – концентраціями. Розглянемо найбільш 
розповсюдженні способи вираження концентрації речовини (параметри 
розчинника позначимо індексом  а,  а розчинених речовин – b, c  і тощо). 

У міжнародній системі одиниць  СІ під терміном «моль» розуміють 
кількість речовини, що має стільки визначених умовних частинок, скільки 
атомів міститься у 0,012 кг Карбону  12С. Під умовними одиницями розуміють 
молекули, йони, електрони, долі молекул та йонів. Якщо застосовуємо термін 
“моль”, то необхідно завжди зазначати, про які умовні частинки йдеться. 
Наприклад, 1 моль молекул сульфатної кислоти,  0,1 моля йонів Феруму, тощо. 
Кількість речовини позначають  n  і записують: n (H2SO4) = 1 моль,  n (Fe2+) = 
0,1 моль. 
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Масова доля (𝜔1) розчиненої речовини – це відношення маси розчиненої 
речовини В (mі) до загальної маси розчину (∑𝑚): 

𝜔𝑠 =
𝑚і

∑𝑚
            (3.1.1) 

Величина масової долі виражається як у долях одиниці, так і у процентах 
(%), проміле (%о), мільйонних долях (млн.-1). Так, масова доля NaCl у розчині, 
одержаному змішуванням 0,9 г  NaCl  із 99,1 г Н2О: ω = 0,009 = 0,9% = 9%о = 
9000 млн-1. 

Молярна доля  (NВ) – це відношення кількості молів розчиненої речовини 
В до загальної кількості  молів (∑𝑛і) розчину: 

𝑁𝐵 =
𝑛𝐵

∑𝑛і
                   (3.1.2)    

де nB – кількість розчиненої речовини (моль),  nі – кількість кожного 
компонента розчину (моль). Молярна доля NB може бути вираження в долях 

одиниці, процентах (%) – сотих долях; проміле (%о) – тисячних долях; млн.-1 – 
мільйонних долях. 

Об’ємна доля (φі) – це відношення об’єму розчиненої речовини В (Vі) до 
суми  об’ємів   ∑V  компонентів   системи:    

𝜙і =
𝑉і

∑𝑉
                          (3.1.3) 

Ця величина виражається як у долях одиниці, так і у %, %о, млн.-1. 
Об’ємною долею характеризують склад газових сумішей. 

Молярна концентрація (СВ) – це відношення кількості молів розчиненої 
речовини  В  (nB) до  об’єму розчину: 

СВ =
𝑛𝐵

𝑉р−ну
=

𝑏

𝑀𝐵⋅𝑉р−ну
   (3.1.4) 

де    nB – кількість молів розчиненої речовини, 
        b – маса розчиненої речовини, г; 
       МВ – її молярна маса, г/моль. 
Молярна концентрація виражається в одиницях: моль/м3, моль/дм3, моль/л. 

Замість позначень  моль/дм3 або моль/л можливе позначення М. Наприклад, 1М 
НСl; 0,4 М  КОН. Термін молярність не вживають, але користуються термінами 
молярний, одномолярний. 

Моляльна концентрація (mB), моляльність  – це відношення кількості 
молів nB розчиненої речовини В (моль) до маси розчинника а (кг): 

 𝑚𝐵 =
𝑛𝐵

𝑎
,    (3.1.5) 

або                                           𝑚𝐵 =
𝑏

𝑀𝐵⋅𝑎
   (3.1.6) 

де  а – маса розчинника, кг; 
     b – маса розчиненої речовини, г; 
    МВ – молярна маса розчиненої речовини, г/моль. 
   Одномоляльний розчин – 1 моль речовини розчинений у 1 кг розчинника, 

моль/кг. Формулу (6.6) можна записати у вигляді: 
𝑚𝐵 =

𝑏⋅1000
𝑀𝐵⋅𝑎

,              (3.1.7) 

і моляльна концентрація визначається числом молів розчиненої речовин 
в 1000 г  розчинника. 
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В аналітичній практиці для характеристики складу розчину застосовують 
молярну масу еквівалента. Спочатку з’ясуємо згідно з СІ поняття молярної маси 
речовини та фактора еквівалентності. 

 Молярна маса речовини В [M(B)] є маса 1 моля цієї речовини. Вона 
дорівнює відношенню маси  (m)  речовини  В до  її  кількості в молях:              

М(В) =
𝑚(𝐵)

𝑛(𝐵)
     (3.1.8) 

Основна одиниця молярної маси – кг ·моль-1. 
 Фактор еквівалентності fекв – число, що вказує, яка доля умовної 

частинки речовини В  реагує (еквівалентна) з одним йоном гідрогену в певній 
кислотно-основній реакції або з одним електроном в певній окисно-відновній 
реакції. Значення фактора еквівалентності може змінюватись залежно від зміни 
реакції, в якій бере участь певна речовина. 

 Молярною масою еквівалента (Мекв)речовини В  називають  масу 1 моля 
еквівалента  цієї речовини, яка дорівнює добутку фактора еквівалентності на 
молярну масу речовини В: Мекв = fекв ·М(В) (г·моль-1). Раніше молярну масу 
еквівалента називали грам-еквівалентом. 

 Молярна концентрація еквівалента (нормальність) – це число 
еквівалентів розчиненої речовини, що міститься в 1 л розчину. 

𝐶𝐸 =
𝑏

𝑀𝐸⋅𝑉р.
                       (3.1.9) 

де  b – маса розчиненої речовини, г; 
      V – об’єм розчину, л. 
 Якщо досліди з розчинами проводять у неізотермічних умовах, то їх склад 

визначають моляльністю, молярними або масовими долями. Ці три кількісні 
характеристики складу не залежать від температури. 

Сучасні уявлення  про природу утворення розчинів. У процесі розвитку вчення 
про розчини були розроблені дві теорії: фізична й хімічна. Згідно з фізичною 
теорією (С. Арреніуса, В. Оствальда, В.Нернста Я.Вант-Гоффа), процес 
розчинення розглядають як рівномірний розподіл частинок однієї речовини в 
інший і не враховують можливої взаємодії між ними. 

Хімічна теорія (Д.І. Менделєєва, І.А. Каблукова, М.С. Курнакова) розглядає 
розчини як системи, що утворилися з частинок розчинника, розчиненої 
речовини і нестійких хімічних сполук і утворюються у розчині між частинками 
розчинника та розчиненої речовини, за рахунок хімічної взаємодії між 
компонентами. 

Сучасна теорія розчинів об’єднує фізичну та хімічну точки зору і розглядає 
процес розчинення як довільний процес взаємодії між частинками різної 
полярності. Полярність молекул кількісно характеризують електричним 
моментом диполя. Полярними розчинниками є кислоти,  спирти, етери, кетони 
та ін. Найбільший момент диполя має вода (μ = 6,1· 10-30 Кл·м), тому вона є 
добрим розчинником різних полярних сполук. Встановлено, що неполярні 
речовини добре розчиняються  у неполярних розчинниках  (С6Н6, СS2, ССl4), а у 
полярних погано. Процес руйнування кристалічної гратки твердого тіла під час 
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розчинення супроводжується охолодженням системи, тому що для цього 
необхідна енергія. Але поряд з цим процесом відбувається процес сольватації 
(гідратації), який супроводжується виділенням теплоти. Тому, загальний 
тепловий ефект буде складатися з суми теплот розчинення і сольватації: 

              Q = Qp + Qc             
Якщо Qp > Qc, то тепло поглинається і ентальпія системи (Н) зростає, а 

якщо  Qp < Qc,  то тепло виділяється і ентальпія  (Н)  зменшується. 
Процес утворення розчинів відбувається зі збільшенням безладдя у 

системі, тобто з підвищенням ентропії  (ΔS > 0) і зменшенням вільної енергії 
системи (енергії Гіббса) згідно з рівнянням 

   ΔН – ТΔS = ΔG < 0.                        
Якщо процес розчинення відбувається при ΔН > 0 (ендотермічний процес), 

то він обов’язково буде зв’язаний зі збільшенням ентропії і різниця між  
ентальпійним (ΔН) та   ентропійним (TΔS)  факторами  буде  мати  від’ємний 
знак (ΔG < 0).   

Розчинення у рідинах твердих речовин супроводжуються такими 
процесами: полярні молекули розчинника орієнтуються навколо частинок 
розчиненої речовини і утворюються нові йон-дипольні зв’язки, відбувається  
руйнування кристалічної решітки розчиненої речовини і перехід її у рідкий 
стан. За  рахунок дифузії молекули розчиненої речовини рівномірно 
розподіляються у всьому об’ємі рідкої фази і виникає хімічна взаємодія між 
молекулами розчиненої речовини і розчинника, що супроводжується 
утворенням сольватів (кристалогідратів). 

Якщо між молекулами розчиненої речовини і розчинника відсутня хімічна 
взаємодія, то теплота розчинення (ΔНр) буде додатною, а якщо така взаємодія 
виникає, то загальна зміна ентальпії може бути як додатньою (ΔНр > 0), так і 
від’ємною (ΔНр < 0). Тобто  теплота розчинення залежить від природи 
компонентів системи і концентрації розчину. 

Теплота розчинення – це кількість теплоти, що поглинається або 
виділяється при розчиненні 1 моля речовини. 

Якщо при розчиненні теплота поглинається, то теплота розчинення         
ΔНр < 0,   а  якщо виділяється, то  ΔНр > 0. 

Кількісно розчинність визначають вмістом речовини у насиченому розчині. 
Найчастіше розчинність виражають кількістю г речовини в 100 г розчинника. 

При  розчиненні газів у рідинах,  ентропія зменшується (ΔSр< 0), оскільки 
газоподібний стан характеризується більшим безладдям, ніж рідина. 

Розчини, утворення яких з компонентів не супроводжується зміною об’єму 
системи, а також тепловими ефектами ΔVр = 0  і ΔНр = 0, називають ідеальними 
і їх властивості не залежать від природи розчиненої речовини, а визначаються 
лише концентрацією. Таким чином, єдиною причиною утворення ідеальних 
розчинів (як і утворення газоподібних сумішей) є збільшення ентропії при їх 
утворенні. Ентропія зростає внаслідок вирівнювання концентрації за рахунок 
дифузії. 
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До моделі ідеального розчину наближаються безмежно розбавлені розчини. 
У них концентрація розчиненої речовини занадто мала і її молекули знаходяться 
на відносно великій відстані, тому взаємодією між частинками розчиненої 
речовини і розчинника можна знехтувати. 

Але із зростанням концентрації розчиненої речовини прості 
закономірності, що характерні для безмежно розбавлених розчинів, починають 
ускладнюватися у зв’язку зі посиленням взаємодії між частинками. 

Осмос. Осмотичний тиск. Осмосом називають односторонню дифузію 
розчинника в розчин через напівпроникну перегородку. 

Напівпроникною перегородкою – (мембраною) можуть бути целофанові 
плівки, природні плівки, стінки клітин, пергамент, протоплазма клітин і т. д. 
Через ці плівки можуть проникати лише молекули розчинника і не можуть 
проникати молекули розчиненої речовини. 

Наприклад, завдяки осмосу відбувається проникнення поживних речовин 
крізь  стінки тканини в живих організмах.   

Але у природі не існує ідеальних мембран, які б 
пропускали лише молекули розчинника і не пропускали 
б молекули розчиненої речовини. Всі вони лише деякою 

мірою затримують молекули розчиненої речовини. 
Проникнення молекул розчинника крізь 

мембрану відбувається в обох напрямках і з 
чистого розчинника в розчин і навпаки,  тому вважати 
осмос односторонньою дифузією не зовсім правильно. 

  Внаслідок осмосу розчинник з посудини  1 переходить в посудину 2. Рівень 
рідини в посудині 2 підіймається до певної висоти h, при якій встановлюється 
динамічна рівновага, тобто швидкості переходу розчинника в розчин і навпаки, 
стають рівними. При цьому процес осмосу припиняється. Цей гідростатичний  
тиск,  називають  осмотичним.  Чим   більше        значення  гідростатичного  
тиску  h, тим більший осмотичний тиск. Отже, осмотичний тиск розчину 
чисельно дорівнює додатковому тиску, який необхідний для припинення 
осмосу: 

 
π = h · ρ

де  π – осмотичний тиск; 
      h – висота, стовпа рідини у трубці; 
      ρ – густина рідини. 

Я.Г.Вант–Гофф, вивчаючи осмотичні явища розбавлених розчинів, 
помітив, що осмотичний тиск таких розчинів підлягає законом ідеальних 
газів Бойля–Маріотта і Гей–Люссака і його можна визначати за рівнянням 
Клапейрона–Менделєєва: 

π= 𝑛

𝑉
RT                   

де   n – число молів розчиненої речовини; 
       V – об’єм розчину; 
       R – універсальна газова стала; 

Розчин 

Розчинник 
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       Т – абсолютна температура. 
Оскільки відношення кількості молів розчиненої речовини n до об’єму 

розчину V, дорівнює молярній концентрації, (к моль/м3): 
C= 𝑛

𝑉
,                   

 одержимо: 
π=СRT                                                                   

Рівняння π=СRTє математичним вираженням закону осмотичного тиску           
Вант–Гоффа і справедливе лише для дуже розбавлених розчинів неелектролітів, 
і з нього випливає, що осмотичний тиск прямопропорційний концентрації 
розчину і температурі. 

 Вант–Гофф в 1885р. запропонував закон, який носить його ім’я : 
осмотичний тиск розчину дорівнює тиску, який мав би місце, коли б розчинена 
речовина перебувала б в газоподібному стані при тій самій, що і розчин, 
температурі і в тому самому об’ємі. 

Отже, осмотичний тиск – це властивість системи, яка складається з 
речовини, розчинника і напівпроникної перегородки. Замінивши в формулі 
π=СRTмолярну концентрацію  С  на відношення 𝑚

𝑀
, одержуємо рівняння за яким 

можна визначити молярну масу речовини: 
    π=𝑚

𝑀
RT,                 

звідси     M= mRT
𝜋

,                                    
де   m – маса розчиненої речовини  в  г, що міститься в 1 л розчину; 
      М – молярна маса речовини. 

Усі процеси обміну речовин у клітинах пов’язані з явищем осмосу і вперше 
це явище було вивчене вченим ботаніком В.Пфеффером. 

 Осмотичний тиск має велике значення в процесах життєдіяльності рослин і 
тварин, так як тканини клітин організмів – це ті самі напівпровідникові 
перегородки, крізь які відбуваються  осмотичні процеси. 

Наприклад, завдяки осмосу вода разом з поживними речовинами 
піднімається в рослинах від кореневої системи по стовбурах дерев і стеблах 
рослин. 

Осмотичний тиск плазми крові людини дорівнює 8,1·105 Па. Такий самий 
тиск створює 0,9% - й розчин NaCl, який називають фізіологічним розчином. 
Якщо в організмі порушується водно сольова рівновага і осмотичний тиск крові, 
то виникає відчуття спраги. 

У клітинах живих організмів сталий осмотичний тиск підтримують і 
регулюють потові залози, водообмін в організмі, який пов'язаний з осмотичним 
тиском у клітинах, контролюють нирки. 

Метод визначення осмотичного тиску розчинів називають осмометрією і 
часто використовують для визначення молярних мас високомолекулярних 
сполук. Так була визначена молекулярна маса гемоглобіну (68000). 

Властивості розчинів, які залежать тільки від їх концентрації і не 
залежать від природи розчиненої речовини, називаються колегативними. 
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Для розчинів неелектролітів залежність їх колегативних властивостей           
(ΔР, Δtкип, Δtзам., Росм) від концентрації розчиненої речовини є лінійною і не 
залежить від її хімічної природи. 

Лінійна залежність спостерігається лише для дуже розведених розчинів, в 
яких відсутня взаємодія між молекулами речовини і розчинника. Із збільшенням 
концентрації розчинів неелектролітів відхилення колегативних властивостей від 
лінійної залежності зростає. 

Ізотонічні розчини. Розчини, які мають однаковий осмотичний тиск, 
називають ізотонічними. 

Експериментальні дані зміни тиску пари (ΔР), осмотичного тиску  π, 
збільшення температури кипіння (Δtкип) чи зниження температури замерзання 
розчинів (Δtзам) для електролітів більші за теоретично обчисленні за 
відповідними законами Рауля і Вант – Гоффа. Тому для оцінки міри відхилення 
цих розчинів від ідеальних  Я.Г.Вант – Гофф запропонував ввести ізотонічний 
коефіцієнт  і , який показує у скільки разів експериментальні значення ΔР, Δtзам. 
Δtкип. , π  більші за відповідні теоретично обчисленні за рівняннями Рауля і 
Вант–Гоффа, якщо концентрації розчинів однакові: 

   і= ΔРекспер.

ΔТтеор.
=

Δtкип.експ
Δtкип.теор

=
Δtзам.експ.
Δtзам.теор.

=
𝜋осм.експ.
𝜋осм.теор.

,   (3.1.10) 

а  для  розчинів електролітів осмотичний тиск рівний: 
 πосм.ел.= і СRT        (3.1.11) 

Ізотонічний коефіцієнт ,,і”, вводять  в рівняння  (3.1.11) щоб можна було 
застосувати рівняння Вант – Гоффа до розчинів електролітів. 

Розчини електролітів (солей, кислот, гідроксидів) мають більш високий 
осмотичний тиск, ніж розчини неелектролітів, бо їх молекули дисоціюють на 
йони і при цьому їх частинна концентрація зростає, між йонами виникають 
сили взаємодії (притягання і відштовхування). Завдяки їм кількість йонів в 
розчині дещо зменшується у порівнянні з їх концентрацією при повній 
дисоціації молекул, а це в свою чергу впливає на відхилення 
експериментальних даних колегативних властивостей розчинів електролітів. 
Ізотонічний коефіцієнт для кожного розчину визначають експериментально за 
зниженням тиску пари або за зниженням температури замерзання чи кипіння 
розчинів. 

Через ізотонічний коефіцієнт можна визначити ступень дисоціації 
електроліту: 

α= 𝑖−1

𝑛−1
      (3.1.12) 

де  n – число йонів, на яке дисоціює молекула електроліту. 
З рівняння (6.11) видно, що осмотичний тиск розчину залежить від його 

молярної концентрації, тобто тільки від загальної кількості частинок в розчині, і 
не залежить від їх маси, природи, форми. 

Сумарну концентрацію частинок в розчині називається осмотичною 
концентрацією,  і  тому: 

𝜋осм=Сосм ⋅ RT              (3.1.13) 
Для розчинів неелектролітів    Сосм = См  
де С – молярна концентрація розчину (моль/л); 



35 
 

а  для розчинів  електролітів  Сосм. ел. > См   на величину ізотонічного 
коефіцієнта: 

Сосм. ел.= і См ,   а                         (3.1.14) 
𝜋осм.ел=іСосм ⋅ RT                              (3.1.15) 

Осмотичну концентрацію  Сосм  можна визначити за формулою: 
Сосм =ΔТзам

Ккр
 ,                             (3.1.16) 

де  ΔТзам – визначають експериментом; 
         Ккр – кріоскопічна стала (для водних розчинів Ккр = 1,86). 
Тоді осмотичний тиск  𝜋осм для розчинів електролітів буде рівний: 

𝜋осм =
ΔТзам
Ккр

⋅ RT                                     (3.1.17) 

Знаючи  ΔТзам  можна розрахувати молярну масу речовини за формулами: 
1) для неелектроліту    Мел =

Ккр⋅𝑚р.р⋅1000
ΔТ⋅𝑚р−ка

;           (3.1.18) 

2)  для електроліту      Мел=і Ккр⋅𝑚р.р⋅1000
ΔТ⋅𝑚р−ка

        (3.1.19) 

де  mр.р. – маса розчиненої речовини, г; 
      mр-ка – маса розчинника, г; 
     ΔТзам – температура  замерзання розчинника і розчину. 
Експериментально доведено, що ізотонічний коефіцієнт ,,і” для розчинів 

електролітів більший за одиницю і залежить від концентрації розчину. 
Із зменшенням концентрації розчину він збільшується і наближається до 

цілих чисел 2, 3 і 4. Для простих електролітів (КОН, НСl, KCl і т.д.) 2 > i > 1, а 
для складних (K2SO4, MgCl2, і т. д.) 3 > і  > 2.   

Тиск насиченої пари над розчином. Закон Рауля.  При розчиненні 
речовини в розчиннику між їхніми молекулами виникають сили взаємодії, які 
перешкоджають випаровуванню розчинника. Тому, якщо порівняти тиск пари 
над чистим розчином і тиск пари над розчином нелеткої речовини при сталій 
температурі, то в другому випадку тиск пари буде меншим. 

Це було досліджено експериментально в 1887 р. Раулем.  Крім того, Рауль 
довів, що тиск пари розчинника над розчином не залежить від природи 
речовини, а залежить лише від мольної частки цієї речовини в розчині 
(концентрації речовини). Чим більша концентрація розчиненої речовини в 
розчині, тим менший тиск пари розчинника над розчином. 

Перший Закон Рауля: відносне зниження тиску насиченої пари над 
розчином прямо пропорційне мольній частці розчиненої речовини: 

    Р0=Р
Р0

=
𝑛

n+N
      (3.1.20) 

де   Р0 – тиск пари розчинника; 
      Р – тиск пари розчину; 
      n – кількість  молів розчиненої речовини; 
      N – кількість молів розчинника; 
      (Ро – Р) – зниження тиску пари; 
    Р0−Р

Р0
– відносне зниження тиску пари над розчином; 

           – мольна частка розчиненої речовини.      
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Перший закон Рауля застосовується для розбавлених розчинів, тому якщо     
n ‹ N, то рівняння (6.19) можна спростити: 

         позначимо   (0 – Р)  через  ΔР, тоді  отримаємо   
    ΔP

𝑃0
=

𝑛

n+N
                 (3.1.21)       

  звідси знайдемо ΔР: 
ΔР=Р0 ⋅

𝑛

n+N
                         (3.1.22) 

а  для розведених розчинів:      ΔР=Р0 ⋅
𝑛

𝑁
   (3.1.23) 

В рівняння (6.23) замість числа молів розчиненої речовини n підставимо   n 
= , одержимо рівняння, з якого можна визначити молярну масу розчиненої 
речовини: 

ΔР=Р0 ⋅
𝑚 𝑀⁄

𝑁
                            (3.1.24) 

звідси 
M= 𝑃0𝑚

ΔP⋅𝑁
                 (3.1.25) 

де m – маса розчиненої речовини, г. 
У випадку дисоціації молекул розчиненої речовини у формулу (6.20) 

вводять ізотонічний коефіцієнт: 
Р0−Р

Р0
=

іn
іn+N

    (3.1.26) 

Чим більша концентрація розчину, тим нижчий тиск пари розчинника над 
розчином. 

Закон Рауля справедливий тільки для обмежено розведених розчинів 
електролітів і нелетких розчинених речовин. Для концентрованих реальних 
розчинів він не справджується. 

Кипіння та замерзання розчинів. Наявність розчиненої речовини в 
розчиннику сприяє підвищенню температури кипіння і зниженню 
температури замерзання розчинника завдяки силам взаємодії між 
молекулами. Чим більша кількість молекул розчиненої речовини в 
розчиннику, тим вища його температура кипіння і нижча температура 
замерзання. 

Вперше це спостерігав в 1748 р. М.В.Ломоносов. 
   Різницю між температурою кипіння розчину і чистого розчинника 

називають підвищенням температури кипіння (tкип.) розчину: 
Δtкип. = tкип. розчину - tкип. Розчинника                                                (3.1.27) 

А різницею між температурою замерзання чистого розчинника і розчину 
називається зниженням температури замерзання ( tзам.) розчину: 

Δtзам. = tзам. розчинника - tзам.розчину                                                      (3.1.28) 
Підвищення tкип. і зниження tзам. розчину пов’язане також із зміною тиску 

пари розчинника над розчином при зміні температури. 
Вивчаючи замерзання і кипіння розчинів, Рауль дослідив, що для 

розбавлених розчинів неелектролітів підвищення температури кипіння і 
зниження температури замерзання пропорційні концентраціям розчинів 
(закон кріоскопії і ебуліоскопії): 

Δtкип. = Kеб  .  Сm                                                 (3.1.29) 

зниженням температури замерзання (
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Δtзам. = Ккр  .  Сm                                                         (3.1.30) 
де   Сm – моляльна концентрація розчину; 
          Kеб – ебуліоскопічна стала; 
          Ккр – кріоскопічна стала. 
Якщо Сm = 1, т о:             Δtкип. = Kеб                               (3.1.31) 
 
і                        Δtзам. = Ккр                                                                       (3.1.32) 

 
Тобто,  Kеб і  Ккр – це сталі, які показують на скільки градусів 

одномоляльний розчин кипить при вищій температурі, і замерзає при 
нижчій температурі, ніж чистий розчинник. 

Kеб і  Ккр залежать тільки від природи розчинника, і не залежать від 
природи розчиненої речовини і від концентрації розчину. 

Підставляючи Сm   у  формули (6.29), (6.30) одержуємо: 
     Δtкип=Кеб ⋅

𝑚р.р.⋅1000
М⋅𝑚р−ка

              (3.1.33) 

Δtзам=Ккр ⋅
𝑚р.р.⋅1000
М⋅𝑚р−ка

(3.1.34)
З формул (6.33), (6.34) визначають М: 
      М=Кеб ⋅

𝑚р.р.⋅1000
Δt⋅𝑚р−ка

               (3.1.35) 

 М=Ккр ⋅
𝑚р.р.⋅1000

Δtзам⋅𝑚р−ка
               (3.1.36) 

 
Молекулярні маси речовин визначають за зниженням температури 

замерзання (кріоскопічний метод) або підвищенням температури кипіння 
розчинів (ебуліоскопічний метод). 

Розглянемо криві тиску пари чистої води і розчину 
 
      Р, МПа                                             0,1 МПа            М       N 
 
 
                                           С 
                                                                                
                               В 
                       А                                                     Δtкип             
                                               Δtзам 
 
                                  t0     00C               1000C   tкип           t0C    
                        
 Мал. 3.1.1. Залежність кривих тиску пари розчинника і розчину від 

температури. 
Кріоскопічний метод більш точний і більш поширений у лабораторній 

практиці. 
Крива тиску пари над розчином розташована нижче, ніж крива тиску пари 

чистого розчинника (Мал.6.2). 

                                            

                                           С

                                            

                                           
 

                                                                                        

С

                                            

С

 

                                                                               

А                                                     

                                                                               

                               В

А                                                     

                                                                                                                                                              
↑ ↑ ↑ 
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Розчин замерзає при нижчій температурі (т. В) ніж чиста вода (0˚С) на 
Δtзам.. 

При t˚ = 100˚C вода закипає при тиску пари 0,1 МПа (т. М), а розчин 
закипає при деякій  ∆tкип.,  що відрізняється від  tкип.  води на величину Δtкип.. 

Всяка рідина починає кипіти при тій температурі, при якій тиск її 
насиченої пари досягає величини зовнішнього тиску. 

Вода кипить при 100˚C тому, що при цій температурі тиск її пари дорівнює 
101,3 кПа,  а щоб тиск пари розчину довести до 101,3 кПа, необхідно нагріти 
розчин вище 100˚C на величину Δtкип.. 

Звідси й висновок, що розчин завжди кипить при вищій температурі, 
ніж чистий розчинник на величину Δtкип.. 

Із закону Рауля випливає, що рідина замерзає тоді, коли тиск її пари 
дорівнює тиску пари твердої фази. 

Чиста вода замерзає при тиску в т. С  і температурі 0˚С, а розчин замерзає 
при значенні тиску (т. В) і температурі нижчій за tзам. води на величину Δtзам.. В 
т. В тиск пари льоду дорівнює тиску пари над розчином. 

 
Питання для самоперевірки: 

    1. Що таке розчини? 
2. Які способи вираження концентрації розчину вам відомі? Дати 

визначення кожному. 
    3. Що таке фізична та хімічна теорія розчинів? 
    4. Що таке осмос та осмотичний тиск. 
    5. Закон Вант-Гоффа. 

6. Що таке тиск насиченої пари над розчином? Як він виникає? 
7. Закони Рауля. 
8. Висновки із законів Рауля. 
9. Застосування  законів Вант-Гоффа та Рауля. 
10.Чим пояснюється відхилення від законів Вант-Гоффа та Рауля? 
11. Що таке ізотонічний коефіцієнт? 
12. Положення теорії Арреніуса. 
13. Що таке ступінь дисоціації? 
14. Як ступінь дисоціації пов’язаний з ізотонічним коефіцієнтом? 
15. Що таке ізотонічні розчини? 
16. Які необхідні умови, щоб розчини були ізотонічні? 
17. Яке поняття ізотонічних розчинів використовується в 

сільськогосподарській практиці? 
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1.3.2. Експериментальна частина 
        Лабораторна робота №2. Приготування розчинів заданої концентрації 

 
  Між густиною розчину і концентрацією розчиненої речовини існує 
безпосередня залежність. Для кислот, розчинених основ і солей, які найбільш 
часто застосовуються, ця залежність установлена і дається в довідниковій 
літературі. Внаслідок чого визначення концентрації розчиненої речовини в 
межах точності 0,5 % може бути проведено шляхом експериментального 
вимірювання густини розчину, а потім знаходження концентрації речовини в 
довіднику. Густину розчину визначають частіше всього за допомогою 
ареометра. Для цього розчин, який досліджується, наливають в скляний 
циліндр. Обережно занурюють в нього по черзі ареометри, підбирають такий з 
них, при якому рівень рідини знаходиться в межах його шкали. При цьому 
ареометр не повинен торкатися стінок циліндра (рис.3.2.1) 
 
 

 
Рис. 3.2.1 Положення 

ареометра у циліндрі з розчином 
і відлік по шкалі ареометра 

1. Приготування розчину із твердої речовини 
та рідкого розчинника Н2О 

Приготуйте 50 мл розчину з масовою 
часткою речовини, яку вкаже викладач. 
Зробіть розрахунок маси речовини, що 
повинна бути в розчині. Зважте розраховану 
масу речовини, висипте в склянку з водою (~ 
10 – 15 мл), перемішуючи скляною паличкою 
до повного розчинення. Якщо потрібно, 
підігрійте, а потім знову охолодіть до 
кімнатної температури і перенесіть розчин в 
циліндр, мензурку чи мірну колбу. Потім 
долийте воду до об'єму 50 мл і знову розчин 
перемішайте. Визначте відносну густину 
розчину ареометром і порівняйте її з даними 
по довіднику. 
2. Приготування розчину певної концентрації 
методом розведення 

Приготуйте 50 мл розчину з молярною 
концентрацією еквівалентів сульфатної 
кислоти 0,1 моль/л із більш концентрованого 
розчину. 
2.1. За допомогою ареометра визначте 
густину вихідного розчину кислоти. 
2.2. З допомогою довідника знайдіть масову 
частку цього розчину. 
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На рис. 3.2.1 показання ареометра відповідає відносній густині 1,124. Якщо 
у таблиці відносних густин величина 1,124 відсутня, а наведено близькі їй 
величини, як, наприклад, для розчину сульфатної кислоти, 

 

ρ 1,120 1,130 

w 17,01 18,31 

то масову частку  знаходять методом інтерполяції (визначення проміжної 
величини за двома відомими крайніми). Для цього роблять наступні 
розрахунки: 

а) Знаходять різницю величин відносних густин і концентрацій за 
табличними даними:         18,31 %  -  1,130  

       1,120  17,01 % 

       0,010    1,30 % 

б) Знаходять різницю між величиною, що визначена ареометром, і меншою 
табличною: 

 
1,124 – 1,120 = 0,004. 

     Складають пропорцію:       0,010……1,30 

 .............. 0,004……. х 

x=
1,30 ⋅ 0,004

0,010
= 0,52 

 в) Знайдене число додають до меншої величини концентрації, узятої з 
таблиці: 

17,01 + 0,52 = 17,53. 
2.3. Розрахуйте, який об’єм цієї кислоти необхідно взяти для приготування 

50 мл розчину з молярною концентрацією еквівалентів сульфатної кислоти 
0,1 моль/л. 

2.4. В мірну чисту колбу на 50 мл внесіть частину (≈ 25 мл) дистильованої 
води. 

2.5. Відміряйте об’єм концентрованого розчину кислоти піпеткою, а потім 
поступово улийте його в колбу при постійному перемішуванні рідини рухом 
колби. Якщо розчин дуже нагрівається за рахунок гідратації кислоти, то його 
слід охолоджувати на повітрі або холодною водою до кімнатної температури. 

2.6. Доведіть об’єм одержаного розчину до мітки по нижньому меніску. 
Останні порції води додайте по краплям. Колбу закрийте пробкою і обережно 
перемішайте, перевертаючи колбу вверх дном. 
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Відносну похибку досліду за формулою:   

 ε=| Стеор.−Спракт.

Стеор.
| ⋅ 100 

Приклади розв’язку задач: 

Приклад 1. Який об’єм з масовою часткою сульфатної кислоти 96 % (ρ = 
1,84 г/мл) і яку масу води необхідно взяти для приготування 100 мл розчину з 
масовою часткою Н2SО4 15 % (ρ = 1,10 г/мл). 

 

Розв'язання 

1) Визначаємо масу сульфатної кислоти: 

𝜔 =
𝑚р.р.

𝑚розчину
× 100,   де mрозчину = V · ρ,     𝑚(𝐻2SO4) =

𝜔⋅𝑉розчину⋅𝜌

100
=

15⋅100⋅1,10
100

= 16,5г 

2) Обчислимо об’єм розчину з масовою часткою сульфатної кислоти 96 %, 
який містить 16,5 г Н2SО4:   

𝑉розчину =
𝑚(𝐻2SO4)⋅100

𝜔⋅𝜌
=

16,5⋅100
96⋅1,84

= 9,34мл. 

Таким чином, для приготування 100 мл розчину з масовою часткою 
сульфатної кислоти 15 % необхідно 9,34 мл розчину з масовою часткою Н2SО4 
96 %  і 100 - 16,5 = 93,5 г води.  

Приклад 2. Визначити об’єм розчину фосфатної кислоти з густиною 
1,115 г/см3, який треба взяти для приготування розчину об’ємом (𝑉) 100 мл з 
молярною концентрацією еквівалентів 0,1 моль/л? 

Розв'язання 

1) Визначаємо необхідну масу нітратної кислоти (m1): 

CE =
𝒎𝟏

𝑴𝑬(Н𝟑РО𝟒)⋅𝑽розчину
=> m1 = 𝑪𝑬 ⋅ 𝑴𝑬(Н𝟑РО𝟒) ⋅ 𝑽розчину;    𝑴𝑬(Н𝟑РО𝟒) =

𝑴(Н𝟑РО𝟒)

𝟑
 

2) З таблиці знаходимо у розчині масову частку нітратної кислоти, яка 
становить 20 %. Визначаємо необхідну масу розчину (mрозчину):ρ 

𝑤= 𝑚1

𝑚конц.розчину
100 % => 𝑚конц.розчину= 𝐶𝐸𝑀𝐸(Н3РО4)⋅𝑉розчину100

𝑤
. 

3) Знаходимо об’єм розчину: 

𝑉конц.розчину(Н3РО4)=
𝑚конц.розчину

𝜌
=

𝐶𝐸𝑀𝐸(Н3РО4)⋅𝑉розчину100
𝜌⋅𝑤

=
0,1⋅32,67⋅0,1⋅100

1,115⋅20
= 1,46 см3. 

Таким чином, для приготування 100 мл розчину фосфатної кислоти з 
молярною  концентрацією еквівалентів 0,1 моль/л необхідно взяти 1,46 см3 

розчину H3РO4 з густиною 1,115 г/см3 і добавити до 100 мл дистильованої води. 
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1.3.3. Питання проміжного контролю знань 
 

1. Наведіть по два приклади газів, які добре і погано розчиняються у 
воді. 

2. Наведіть приклади рідин, які практично не розчиняються одна в 
одній, а також приклади рідин, які необмежено змішуються одна з одною. 

3. Яка маса Калій хлориду міститься у 750 мл 10%-ного розчину, 
густина якого дорівнює 1,063 г/мл? 

4. У воді розчинили 11,2 г Калій гідроксиду, об’єм розчину довели до 
257 мл. Визначте молярну концентрацію розчину. 

5. Знайдіть молярну концентрацію 30%-ої сульфатної кислоти (густина 
розчину 1,22 г/мл). 

6.     Знайти масу Натрій нітрату, необхідну для приготування 300 мл 
розчину з концентрацією 0,2 моль/л. 

7.     До 200 мл солі Калій сульфату 20%-ної концентрації добавили 50 мл 
води. Обчислити концентрацію добутого розчину. 

8.     Який об’єм 0,1н. розчину можна одержати із 20 г Натрій сульфату? 
9.     У 300 мл води розчинили 100 г Калій гідроксиду. Визначити 

моляльну концентрацію розчину. 
10.   300 г Алюміній хлориду розчинили у воді і одержали розчин з 

концентрацією 2 моль/л. Який об’єм такого розчину? 
11.    Визначити масову частку ацетатної кислоти в розчині, який 

утвориться при змішуванні 120 г її розчину з масовою часткою 10% та 40 г 
розчину з масовою часткою 90%. 

12.    Знайти масову частку глюкози в розчині, що містить 280 г води і 40 
г глюкози. 

13.    Урозчині об’ємом 200 мл міститься Натрій гідроксид масою 12 г. 
Визначте молярну концентрацію даного розчину. 

14.    Приготувати приблизно 0,1 н. розчин сульфатної кислоти об’ємом 
500 мл із кислоти густиною1,84 г/см3. 

15.  Привести розрахунки для приготування 0,5 л 0,1 н. розчину хлоридної 
кислоти із її 10 %-го розчину. 
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Тема1. 4. 
РОЗЧИНИ ЕЛЕКТРОЛІТІВ. ЙОННІ РІВНЯННЯ. ГІДРОЛІЗ СОЛЕЙ 
 
1.4.1. Теоретична частина 
 
Теорія електролітичної дисоціації. Арреніус звернув увагу на тісний 

зв'язок між здатністю розчинів солей, кислот і лугів проводити електричний 
струм і відхиленнями розчинів цих речовин від законів Вант-Гоффа і Рауля. Він 
показав, що за електропровідністю розчину можна обчислити величину його 
осмотичного тиску, а отже, і поправочний коефіцієнт і. Значення і, обчислені 
ним з електропровідності, добре збіглися з величинами, знайденими для тих же 
розчинів іншими методами. 

Причиною надмірно високого осмотичного тиску розчинів електролітів є, 
на думку Арреніуса, дисоціація електролітів на іони. Внаслідок цього, з одного 
боку, збільшується загальне число частинок у розчині, а отже, зростають 
осмотичний тиск, зниження тиску пари, зміни температур кипіння і замерзання; 
з другого - іони надають розчину здатності проводити електричний струм. 

Ці припущення згодом були розвинуті у теорію, що дістала назву теорії 
електролітичної дисоціації. Згідно з цією теорією, при розчиненні у воді 
електроліти розпадаються (дисоціюють) на позитивно і негативно заряджені 
йони. Позитивно заряджені йони називаються катіонами; до них належать, 
наприклад, іони Гідрогену і металів. Негативно заряджені йони називаються 
аніонами; до них належать йони кислотних залишків і гідроксильні йони. Як і 
молекули розчинника, йони в розчині перебувають у стані невпорядкованого 
теплового руху. 

Процес електролітичної дисоціації зображають, користуючись хімічними 
рівняннями. Наприклад, дисоціація НСІ виразиться рівнянням: 

НСІ = Н+ + СІ- 
Розпад електролітів на йони пояснює відхилення від законів Вант-Гоффа і 

Рауля, про які говорилося на початку теми. Як приклад ми розглядали зниження 
температури замерзання розчину NаСІ. Тепер неважко зрозуміти, чому 
зниження температури замерзання цього розчину таке велике. Натрій хлорид 
переходить у розчин у вигляді йонів Nа+ і СІ-. При цьому з однієї грам-молекули 
NаСІ утворюється 6,02 . 1023 частинок, а вдвоє більше. Тому і зниження 
температури замерзання в розчині натрій хлориду має бути вдвоє більше, ніж у 
розчині неелектроліту такої самої концентрації. 

Так само в дуже розбавленому розчині барій хлориду, що дисоціює згідно з 
рівнянням: 

ВаСІ2 = Ва2+ + 2СІ- 
осмотичний тиск буде втроє більшим, ніж обчислений за законом Вант-

Гоффа, оскільки число частинок у розчині втроє більше, ніж у тому випадку, 
коли барій хлорид був у ньому у вигляді молекул ВаСІ2. 

Отже, особливості водних розчинів електролітів, що суперечать з першого 
погляду законам Вант-Гоффа і Рауля, були пояснені на основі цих же законів. 
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Але теорія Арреніуса не враховувала всієї складності явищ у розчинах. 
Зокрема, вона розглядала іони як вільні частинки, що не залежать від молекул 
розчинника. Теорії Арреніуса протистояла хімічна, або гідратна теорія 
розчинів Менделєєва, в основі якої лежало уявлення про взаємодію розчиненої 
речовини з розчинником. У подоланні суперечності обох теорій велика заслуга 
належить російському вченому І. О. Каблукову, який вперше висловив 
припущення про гідратацію іонів. Розвиток цієї ідеї згодом привів до 
об'єднання теорій Арреніуса і Менделєєва. 

Залежно від структури  речовини, що розчиняється, у безводному стані її 
дисоціація відбувається по-різному. Найтиповішими є два випадки. Один з них 
– це дисоціація солей, що розчиняються, тобто кристалів з іонною структурою, 
другий – дисоціація при розчиненні кислот, тобто речовин, які складаються з 
полярних молекул. 

Коли кристал солі, наприклад, калій хлориду, потрапляє у воду, то 
розміщені на його поверхні іони притягають до себе полярні молекули води 
(іон-дипольна взаємодія). До іонів калію молекули води притягаються своїми 
негативними полюсами, а до хлорид-іонів – позитивними. Але якщо іони 
притягають до себе молекули води, то і молекули води з такою самою силою 
притягають до себе іони. В той же час притягнуті молекули води зазнають 
поштовхів з боку інших молекул, що перебувають у русі. Цих поштовхів разом з 
тепловими коливаннями іонів у кристалі виявляється досить для відокремлення 
іонів від кристала і переходу їх у розчин. Слідом за першим шаром іонів у 
розчин переходить дальший шар, і таким чином відбувається поступове 
розчинення кристала. 

Інакше відбувається дисоціація полярних молекул. Молекули води, що 
притяглися до кінців полярної молекули (диполь-дипольна взаємодія), 
спричинюють розходження її полюсів – поляризують молекулу, внаслідок чого 
вона розпадається на іони. При цьому протон (тобто ядро атома Гідрогену) 
виявляється міцно зв’язаним з молекулою води в іон  гідроксонію Н3О+. Так, 
при розчиненні у воді гідрогенхлориду відбувається хімічна реакція, яку можна 
виразити рівнянням: 

Н2О + НСІ = Н3О+ + СІ- 
В результаті цієї реакції молекула НСІ розпадається так, що спільна пара 

електронів залишається біля атома хлору, який перетворюється в аніон, а 
протон, увійшовши в електронну оболонку атома Оксигену в молекулі води, 
утворює іон гідроксонію. 

Подібного ж роду реакції відбуваються в разі розчинення у воді інших 
кислот, наприклад нітратної: 

Н2О + НNО3 = Н3О+ +  NО3
- 

Іони, що перейшли в розчин, залишаються зв’язаними з молекулами води й 
утворюють гідрати іонів. Інакше кажучи, внаслідок дисоціації утворюються не 
вільні іони, а сполуки з молекулами розчинника. В загальному випадку будь-
якого розчинника ці сполуки називаються сольватами іонів. Але в рівняннях 
дисоціації звичайно пишуть формули іонів, а не їхніх гідратів або сольватів, тим 
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більше, що кількість молекул розчинника, зв’язаних з іонами, не завжди відома 
і змінюється залежно від концентрації розчину та інших умов. 

Дисоціації речовин іонної і молекулярної будови сприяє полярність 
молекул розчинника. Тому не тільки вода, а й інші рідини, що складаються з 
полярних молекул (мурашина кислота, етиловий спирт, амоніак та інші) також є 
іонізуючими розчинниками: солі, кислоти і основи, розчинені в цих рідинах, 
дисоціюють на іони. У випадку розчинення солей, кислот і основ в неполярних 
або мало полярних розчинниках (бензен, гідрогенсульфід) дисоціації на іони не 
спостерігається. 

 Ступінь і константа дисоціації. Сила електролітів. Коли б електроліти 
повністю дисоціювали на йони, то осмотичний тиск (й інші пропорційні йому 
величини) завжди був би в ціле число раз більший від значень, що 
спостерігаються в розчинах неелектролітів. Але ще Вант-Гофф установив, що 
коефіцієнт і виражається дробовими числами, які з розбавлянням розчину 
зростають, наближаючись до цілих чисел. 

Арреніус пояснив цей факт тим, що лише частина електроліту дисоціює в 
розчині на йони, і ввів поняття ступеня дисоціації. Ступенем дисоціації 
електроліту називається відношення числа його молекул, що розпалися в 
розчині на іони, до загального числа його молекул у розчині. 

Пізніше було встановлено, що електроліти можна розділити на дві групи: 
сильні і слабкі електроліти. Сильні електроліти у водних розчинах дисоційовані 
практично повністю. Поняття ступеня дисоціації до них по суті не може бути 
застосоване, а відхилення ізотонічного коефіцієнта від цілочисельних значень 
пояснюється іншими причинами. Слабкі електроліти у водних розчинах 
дисоціюють тільки частково і в розчині встановлюється динамічна рівновага 
між недисоційованими молекулами та йонами. 

До сильних електролітів належать майже всі солі; з найважливіших кислот 
і основ до них належать НNO3, HCIO4, HBr, HJ, KOH, NaOH, Ва(ОН)2, Са(ОН)2. 

До слабких електролітів належить більшість органічних кислот, а з 
найважливіших неорганічних сполук до них належать H2CO3, H2S, HCN, 
H2SiO3, NH4OH. 

Ступінь дисоціації прийнято позначати грецькою буквою α і виражати або 
в частках одиниці, або в процентах. Так,  для   0,1 н. розчину СН3СООН  α = 
0,013 (або 1,3%), а для 0,1 н. розчину НСN α = 10-4 (або 0,01%). 

До рівноваги, яка установлюється в розчині слабкого електроліту між 
молекулами та йонами, можна застосувати закони хімічної рівноваги і записати 
вираз константи рівноваги. Наприклад, для дисоціації оцтової кислоти 
СН3СООН ↔ Н+ + СН3СОО- константа рівноваги має вигляд: 

К = [H+][CH3COO-] / [CH3COOH] 
Тут у чисельнику стоять концентрації іонів – продуктів дисоціації, а в 

знаменнику – концентрація недисоційованих молекул. 
Константа рівноваги, що відповідає дисоціації слабкого електроліту, 

називається константою дисоціації. Величина К  залежить від природи 
електроліту і розчинника, а також від температури, але не залежить від 
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концентрації розчину. Вона характеризує здатність кислоти або основи 
розпадатися на йони: чим вище К, тим легше електроліт дисоціює. 

Багатоосновні кислоти, а також основи дво- і більше валентних металів 
дисоціюють ступінчасто. У розчинах цих речовин установлюються складні 
рівноваги, в яких беруть участь іони різного заряду. 

                                    Н2СО3 ↔ Н+ + НСО3
-     

                                                        НСО3
-    ↔ Н+ + СО3

2- 
Перша рівновага – перший ступінь дисоціації – характеризується 

константою дисоціації, що позначається К1, а друга – другий ступінь дисоціації 
– константою дисоціації К2. 

Сумарній рівновазі  Н2СО3 ↔ 2Н+ + СО3
2- відповідає сумарна константа 

дисоціації К: 
                                   К = [H+][CO3

2-] / [H2CO3] 
Величини К, К1, К2  зв'язані одна з одною співвідношенням: К = К1К2. 
Аналогічні співвідношення характеризують і ступінчасту дисоціацію основ 

багатовалентних металів. 
При ступінчастій дисоціації речовин дальший ступінь характеризується 

меншим розпадом, ніж попередній (другий меншим, ніж перший і т.д.). Інакше 
кажучи, справджується нерівність: 

                                К1 > К2.>К3 . . . 
Це пояснюється тим, що енергія, яку треба затратити для відривання йона, 

мінімальна в разі його відривання від нейтральної молекули і стає більшою при 
дисоціації у кожному наступному ступені. 

Якщо концентрацію електроліту, що розпадається на два йони, позначити 
через С, а ступінь його дисоціації у розчині через α, то концентрація кожного з 
іонів буде Сα, а концентрація недисоційованих молекул С (1 – α). Тоді рівняння 
константи дисоціації матиме вигляд: 

                           К = (Сα)2 / С (1 – α) 
або        К = ( α2 / 1 – α) С 
Це рівняння виражає закон розбавлення Оствальда і дає можливість 

обчислити ступінь дисоціації при різних концентраціях, якщо відома константа 
дисоціації електроліту. Або, знаючи ступінь дисоціації при якій-небудь 
концентрації, легко обчислити константу дисоціації. При розрахунках 
концентрація недисоційованих молекул виражається числом молекул у літрі, а 
концентрація іонів – числоміонів у літрі. Для розчинів, у яких дисоціація 
електролітів дуже мала, рівняння закону Оствальда спрощується. Оскільки в 
таких випадках α ≤ 1, то величиною α у знаменнику правої частини рівняння 
можна знехтувати. При цьому рівняння набуває вигляду: 

К ~ α2 С                    або      α  ~  √ К/С 
Це рівняння наочно показує зв'язок, що існує між концентрацією слабкого 

електроліту і ступенем його дисоціації: ступінь дисоціації зростає при 
розбавленні розчину. 

Такий висновок випливає з природи явища дисоціації. Як і всяка хімічна 
рівновага, рівновага в розчині слабкого електроліту є динамічною, тобто в разі її 
встановлення відбуваються з однаковими швидкостями два процеси: процес 
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дисоціації і зворотний процес утворення молекул з йонів. При цьому 
розбавляння розчинів не заважає першому з цих процесів – дисоціації. Але 
процес утворення молекул з йонів внаслідок розбавляння утруднюється: щоб 
він відбувався, потрібне зіткнення двох йонів, імовірність якого при 
розбавлянні зменшується. 

 Властивості кислот, основ і солей з погляду теорії електролітичної 
дисоціації.  Розглянемо у світлі теорії електролітичної дисоціації властивості 
речовин, які у водних розчинах виявляють властивості електролітів. 

Кислоти. Для кислот характерні такі загальні властивості: 
а) здатність взаємодіяти з основами і утворювати з ними солі; 
б) здатність взаємодіяти з деякими металами з виділенням водню; 
в) здатність змінювати кольори індикаторів; 
г) кислі на смак. 
При дисоціації будь-якої кислоти обов’язково утворюються іони Гідрогену. 

Тому всі властивості, які є загальними для водних розчинів кислот, 
пояснюються наявністю гідратованих іонів Гідрогену. Це вони спричинюють 
червоний колір лакмусу, надають кислотам кислого смаку і т.д. Після усунення 
іонів Гідрогену, наприклад під час нейтралізації, зникають і кислотні 
властивості. Тому теорія електролітичної дисоціації визначає кислоти як 
електроліти, що дисоціюють у розчинах з утворенням іонів Гідрогену. 

У сильних кислот, що дисоціюють повністю, властивості кислот 
виявляються у більшій мірі, у слабких – в меншій. Чим краще кислота 
дисоціює, тобто чим більша її константа дисоціації, тим вона сильніша. 

Величини констант дисоціації кислот змінюються у дуже широких межах. 
Зокрема, константа дисоціації кислоти НСN значно менша, ніж СН3СООН. І хоч 
обидві ці кислоти слабкі, але ацетатна значно сильніша. Величини першої і 
другої констант дисоціації сульфатної кислоти показують, що відносно першого 
ступеня дисоціації кислота сильна, а відносно другого – слабка. Кислоти, 
константи дисоціації яких лежать в межах 10-4 – 10-2, іноді називають кислотами 
середньої сили. До них, зокрема, належать ортофосфатна і сульфітна кислоти 
(відносно першого ступеня дисоціації). 

Основи. Водні розчини основ мають такі загальні властивості: 
а) здатні взаємодіяти з кислотами з утворенням солей; 
б) здатні змінювати колір індикаторів інакше, ніж їх змінюють кислоти; 
в) мають своєрідний «мильний» смак. 
Оскільки загальним для всіх розчинів основ є наявність у них йонів 

гідроксилу, то ясно, що носієм лужних властивостей є йон гідроксилу. Тому з 
погляду теорії електролітичної дисоціації основи – це електроліти, що 
дисоціюють у розчинах з відщепленням іонів гідроксилу. 

Сила основ, як і сила кислот, залежить від величини константи дисоціації. 
Чим більша константа дисоціації основи, тим вона сильніша. 

Існують гідроксиди, здатні взаємодіяти з утворенням солей не тільки з 
кислотами, а й з лугами. До таких гідроксидів належить Цинку гідроксид. При 
взаємодії його, наприклад, з хлоридною кислотою утворюється Цинк хлорид: 

Zn(OH)2 + 2HCI = ZnCI2 + 2H2O 
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а при взаємодії з їдким натром – натрій цинкат: 
Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2ZnO2 + 2H2O 
Гідроксиди, які мають ці властивості, називаються амфотерними 

гідроксидами, або амфотерними електролітами. До таких гідроксидів, крім 
Цинк гідроксиду, належать гідроксиди алюмінію, хрому і деякі інші. 

Явище амфотерності пояснюється тим, що у молекулах амфотерних 
електролітів міцність зв’язку між металом і Оксигеном мало відрізняється від 
міцності зв’язку між Оксигеном і Гідрогеном. Отже, дисоціація таких молекул 
можлива по місцях обох цих зв’язків. Наприклад, дисоціацію молекули 
амфотерного електроліту ROH можна виразити схемою: 

Н+ + RO- ↔  ROH ↔ R+ + OH- 
Отже, у розчині амфотерного електроліту існує складна рівновага, у якій 

беруть участь продукти дисоціації як за типом кислоти, так і за типом основи. 
Явище амфотерності спостерігається також серед деяких органічних 

сполук. Важливу роль воно відіграє в біологічній хімії: наприклад, білки – 
амфотерні електроліти. 

Солі. Солі можна визначити як електроліти, які при розчиненні у воді 
дисоціюють, відщеплюючи позитивні йони, відмінні від онів гідрогену, і 
негативні йони, відмінні від йонів гідроксилу. Таких йонів, які були б спільними 
для водних розчинів усіх солей, немає; тому солі і не мають спільних 
властивостей. Як правило, солі добре дисоціюють, і тим краще, чим менші 
заряди іонів, які утворює сіль. 

При розчиненні кислих солей у розчині утворюються катіони металу, 
складні аніони кислотного залишку, а також іони, які є продуктами дисоціації 
цього складного кислотного залишку, в тому числі іони Н+. Наприклад, при 
розчиненні натрій гідрогенкарбонату дисоціація відбувається згідно з таким 
рівнянням: 

NaHCO3 ↔ Na+ + HCO3
- 

HCO3
- ↔ H+ + CO3

- 
При дисоціації основних солей утворюються аніони кислоти і складні 

катіони, до яких входять метал і гідроксильні групи. Ці складні катіони також 
можуть дисоціювати. Тому у розчині основної солі є іони ОН-. 

Отже, теорія електролітичної дисоціації пояснює загальні властивості 
кислот наявністю у їхніх розчинах іонів гідрогену, а загальні властивості основ 
– наявністю в їхніх розчинах іонів гідроксилу. Це пояснення не є, однак, 
загальним. Відомі хімічні реакції, що відбуваються з участю кислот іоснов, до 
яких теорію електролітичної дисоціації застосувати не можна. Зокрема, кислоти 
і основи можуть реагувати одне з одним, не будучи дисоційованими на іони. 
Так, безводний гідроген хлорид, що складається тільки з молекул, легко реагує з 
безводними лугами. Крім того, відомі речовини, які не мають у своєму складі 
гідроксильних груп, але виявляють властивості основ. Наприклад, амоніак 
взаємодіє з кислотами й утворює солі (солі амонію), хоч у його складі немає 
груп ОН. Так, з гідроген хлоридом він утворює типову сіль – амоній хлорид: 

NH3 + HCI = NH4CI 
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Вивчення подібного роду реакцій, а також реакцій, що відбуваються в 
неводних середовищах, привело до створення більш загальних уявлень про 
кислоти і основи. До найважливіших з сучасних теорій кислот і основ належить 
протонна теорія, висунута в 1923 р. 

Згідно з протонною теорією, кислотою є донор протона, тобто частинка 
(молекула чи йон), яка здатна віддавати йон Гідрогену – протон, а основою – 
акцептор протона, тобто частинка (молекула чи іон), здатна приєднувати 
протон. Співвідношення між кислотою і основою визначається схемою: 

основа + протон ↔ кислота. 
Звязані цим співвідношенням основа і кислота називаються спряженими. 

Наприклад, іон НСО3
- є основою, спряженою з кислотою Н2СО3. 

Реакцію між кислотою і основою протонна теорія подає схемою: 
(кислота)1 + (основа)2 = (кислота)2 + (основа)1. 
Наприклад, у реакції НСІ + NH3 = NH4

+ +  CI-, іон СІ- - основа,спряжена з 
кислотою НСІ, а йон NH4

+ - кислота, спряжена з основою NH3. 
У протонній теорії істотним є те положення, що речовина проявляє себе як 

кислота або як основа залежно від того, з якою речовиною вона вступає в 
реакцію. Дуже важливим фактором при цьому є енергія зв’язку речовини з 
протоном. Так, у ряді NH3 – H2O – HF ця енергія максимальна для NH3 і 
мінімальна для HF. Тому в суміші з NH3 вода реагує як кислота, а в суміші з HF 
– як основа: 

NH3 + Н2О = NH4
+ + ОН-; 

HF + Н2О = F- + Н3О+. 
Йонно-молекулярні рівняння. При нейтралізації будь-якої сильної 

кислоти будь якою сильною основою на кожну молекулу води, що при цьому 
утворюється, виділяється близько 13,8 ккал теплоти: 

HCI + NaOH = NaCI + H2O  + 13,75 ккал; 
HNO3 + KOH = KNO3 + H2O + 13,77 ккал. 
Це свідчить про те, що подібні реакції зводяться до одного процесу. 

Рівняння цього процесу ми матимемо, якщо розглянемо докладніше одну з 
поданих реакцій, наприклад першу. Перепишемо її рівняння, записуючи сильні 
електроліти в йонній формі, оскільки вони існують у розчині у вигляді йонів, а 
слабкі – в молекулярній, оскільки вони містяться у розчині переважно у вигляді 
молекул (вода – дуже слабкий електроліт): 

H+ + CI- + Na+ + OH- = Na+ + CI- + H2O 
 Розглядаючи це рівняння, бачимо, що під час реакції іони Na+ і CI- не 

змінилися. Тому перепишемо рівняння ще раз, вилучивши ці йони з обох частин 
рівняння. Матимемо: 

 H+ + OH- = H2O 
Отже, реакції нейтралізації сильної кислоти сильною основою зводяться до 

одного й того самого процесу – до утворення молекул води з йонів Гідрогену і 
гідроксилу. Ясно, що теплові ефекти цих реакцій також мають бути однаковими. 

Взагалі, реакція утворення води з йонів оборотна, що можна виразити 
рівнянням: 

 H+ + OH- ↔ H2O 
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Але, як ми побачимо далі, вода – дуже слабкий електроліт і дисоціює дуже 
мало. Інакше кажучи, рівновага між молекулами води і йонами дуже зміщена у 
бік утворення молекул. Тому практично реакція нейтралізації сильної кислоти 
сильною основою відбувається до кінця. 

Якщо розчин якої-небудь солі Арґентуму змішати з хлоридною кислотою 
або з розчином будь-якої її солі, то завжди утворюється характерний білий осад 
Арґентум хлориду: 

AgNO3 +HCI = AgCI↓ + HNO3; 
Ag2SO4 + CuCI2 = 2AgCI↓ + CuSO4 
Подібні реакції також зводяться до одного процесу. Щоб дістати його 

йонно-молекулярне рівняння, перепишемо, наприклад, рівняння першої реакції, 
записуючи сильні електроліти, як і в попередньому прикладі, в йонній формі, а 
речовину, яка є в осаді, - в молекулярній: 

Ag+ + NO3
- + H+ + CI-  = AgCI↓ + H+ + NO3

- 
Як видно, іони NO3

- і H+ не зазнають змін під час реакції. Тому вилучимо їх 
і перепишемо рівняння ще раз: 

 Ag+ + CI-  = AgCI↓ 
Це і є йонно- молекулярне рівняння розглянутого процесу. 
Тут також треба мати на увазі, що осад Арґентум хлориду перебуває в 

рівновазі з йонами Ag+ і CI-  в розчині. Отже, процес, виражений останнім 
рівнянням, оборотний: 

 Ag+ + CI-  ↔ AgCI↓ 
Але, внаслідок малої розчинності Арґентум хлориду, ця рівновага дуже 

зміщена вправо. Тому можна вважати, що реакція утворення AgCI з йонів 
практично доходить до кінця. 

Надалі ми широко користуватимемось йонно-молекулярною формою 
запису рівнянь реакцій з участю електролітів. 

Для складання йонно-молекулярних рівнянь треба знати, які солі 
розчиняються у воді і які практично не розчиняються. 

Йонно-молекулярні рівняння допомагають зрозуміти особливості перебігу 
реакцій між електролітами. Якщо в розчині присутні декілька електролітів, то 
між ними можуть відбуватись реакції, які йдуть практично до кінця у тих 
випадках, коли утворюються : а) осади; б)гази; в) слабкі електроліти. У всіх цих 
прикладах реакції йдуть з утворенням речовин з меншою концентрацією йонів 
у розчині. 

Дисоціація води. Водневий показник. Чиста вода дуже погано проводить 
електричний струм, але все-таки має вимірну електропровідність, яка 
пояснюється невеликою дисоціацією води на йони Гідрогену і гідроксилу: 

Н2О ↔ Н+ + ОН- 
За величиною електропровідності чистої води можна обчислити 

концентрацію йонів Гідрогену та гідроксилу у воді. При 25ºС вона дорівнює 10-

7 г-іон/л. 
Напишемо вираз для константи дисоціації води: 
К = [Н+ ][ ОН-] / [H2O] 
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Перепишемо це рівняння так: 
[Н+ ][ ОН-] = [H2O]К 
Оскільки ступінь дисоціації води дуже малий, то концентрація 

недисоційованих молекул Н2О у воді практично дорівнює загальній 
концентрації води, тобто 55,55 моль/л (1 л містить 1000 г води, тобто 1000 : 
18,02 = 55,55 г-моль). У розбавлених водних розчинах концентрацію води 
можна вважати такою самою. Тому, замінивши в останньому рівнянні добуток 
[H2O]К новою константою КН2О, матимемо: 

[Н+ ][ ОН-] = КН2О 
Це рівняння показує, що для води і розбавлених водних розчинів при 

незмінній температурі добуток концентрацій йонів Гідрогену і гідроксилу є 
величина стала. Ця стала величина називається йонним добутком води.  
Числове значення її неважко дістати, підставивши в останнє рівняння 
концентрації йонів Гідрогену і гідроксилу. В чистій воді при 25ºС [Н+ ]= [ОН-]  
=  1 . 10-7 г-іон/л. Тому для зазначеної температури (якщо температура 
підвищується, то значення йонного добутку води зростає; при 100ºС воно 
досягає величини 5,5 . 10-13) 

КН2О = 10-7 . 10-7 = 10-14 
Розчини, у яких концентрації йіонів Гідрогену і гідроксилу однакові, 

називаються нейтральними розчинами. При 25ºС, як уже сказано, в 
нейтральних розчинах концентрація йонів Гідрогену і гідроксилу дорівнює  10-

7г-іон/л. У кислих розчинах більша концентрація йонів Гідрогену, у лужних – 
концентрація йонів гідроксилу. Але яка б не була реакція розчину, добуток 
концентрацій йонів Гідрогену і гідроксилу залишається сталим. 

Якщо, наприклад, до чистої води добавити стільки кислоти, щоб 
концентрація йонів Гідрогену підвищилася до 10-3, то концентрація йонів 
гідроксилу знизиться так, що добуток [Н+ ][ ОН-] дорівнюватиме 10-14. Отже, у 
цьому розчині концентрація йонів гідроксилу буде: 

[ ОН-] = 10-14 / 10-3 = 10-11 
Навпаки, якщо до води добавити лугу і цим підвищити концентрацію йонів 

гідроксилу, наприклад до 10-5, то концентрація іонів гідрогену становитиме: 
[Н+ ] = 10-14 / 10-5 = 10-9 
Ці приклади показують, що коли концентрація йонів Гідрогену у водному 

розчині відома, то тим самим визначена і концентрація йонів гідроксилу. Тому 
як кислотність, так і лужність розчину можна кількісно охарактеризувати 
концентрацією йонів Гідрогену: 

Нейтральний розчин                              [Н+ ] = 10-7 
Кислий розчин                                        [Н+ ] > 10-7 
Лужний розчин                                       [Н+ ] < 10-7 
Кислотність або лужність розчину можна виразити іншим, зручнішим 

способом: замість концентрації йонів Гідрогену вказують її десятковий 
логарифм, взятий з оберненим знаком. Ця величина називається водневим 
показником і позначається через рН: 

рН = - lg[Н+ ] 
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Наприклад, якщо [Н+ ] = 10-5, то рН = 5 (рН = - lg[10-5 ] =5); якщо [Н+ ] = 10-

9, то рН = 9 і т.д. Отже, в нейтральному розчині рН = 7. У кислих розчинах рН < 
7, і тим менше, чим кисліший розчин. Навпаки, у лужних розчинах рН > 7, і тим 
більше, чим більша лужність розчину. 

Для вимірювання рН існують різні методи. Наближено реакцію розчину 
можна визначити за допомогою спеціальних реактивів, які називаються 
індикаторами, забарвлення яких змінюється залежно від концентрації йонів 
Гідрогену. Найчастіше застосовують індикатори: метиловий оранжевий, 
метиловий червоний, фенолфталеїн. 

Для багатьох процесів величина рН має велике значення. Так, рН крові 
людини і тварини має точно певне значення. Рослини можуть нормально рости 
лише тоді, коли рН лежить у певному інтервалі, характерному для певного виду 
рослин. Властивості природних вод, зокрема їхня корозійна активність, дуже 
залежить рН . 

Значення рН для: крові людини – 7,35 …7,45 
                               слюни – 6,35 …6,85 
                               шлункового соку – 0,9 
                               молока – 6,6 …6,9 
                               морської води – 8,0 
                              томатного соку – 4,3   
 Гідроліз солей. Гідролізом називається взаємодія речовини з водою, коли 

складові частини речовини сполучаються з складовими частинами води. 
Наприклад, фосфор (ІІІ) хлорид РСІ3 реагує з водою, утворюючи фосфористу і 
хлоридну кислоти: 

РСІ3 + 3Н2О = Н3РО3  + 3НСІ 
Гідролізуються (гідроліз у перекладі означає «розкладання водою») 

сполуки різних класів. У цьому питанні розглядається один з найважливіших 
випадків гідролізу – гідроліз солей. 

Вже говорилося, що у випадку нейтралізації, у яких беруть участь слабкі 
кислоти і основи, реакції відбуваються не до кінця. Це означає, що при цьому 
тією чи іншою мірою відбувається і зворотна реакція (взаємодія солі з водою), 
що приводить до утворення кислоти і основи. Це і є гідроліз солі. 

В реакції гідролізу вступають солі, утворені слабкою кислотою і слабкою 
основою або слабкою кислотою і сильною основою, або слабкою основою і 
сильною кислотою. Солі, утворені сильною кислотою і сильною основою, не 
гідролізуються; нейтралізація в цьому випадку зводиться до процесу: 

Н+ + ОН- = Н2О,  а зворотна реакція – дисоціація молекули води на йони – 
відбувається в мізерно малій мірі. 

Розглянемо гідроліз солі, утвореної одноосновною кислотою і 
одновалентним металом. Як приклад візьмемо натрій ацетат – сіль слабкої 
кислоти і сильної основи. Рівняння гідролізу цієї солі має вигляд: 

СН3СООNa + H2O ↔ CH3COOH + NaOH 
або в йонно-молекулярній формі: 
СН3СОО- + Н2О  ↔ СН3СООН + ОН- 
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Рівняння показує, що в цьому випадку гідролізується аніон солі і що 
реакція супроводиться вивільненням іонів ОН-. Але оскільки йонний добуток 
води  - величина стала, то при нагромадженні йонів ОН- концентрація йонів 
Гідрогену зменшується. Отже, розчини солей, утворених слабкою кислотою і 
сильною основою, мають лужну реакцію. 

Аналогічно, якщо сіль утворена слабкою основою і сильною кислотою, 
гідролізується катіон солі і реакція супроводиться вивільненням йонів 
Гідрогену, наприклад: 

NH4CI + H2O ↔ NH4OH +HCI 
або 
NH4

+ + H2O ↔ NH4OH +H+ 
Нагромадження йонів Н+ приводить до зменшення концентрації йонів ОН-. 

Отже, розчини солей, утворених слабкою основою і сильною кислотою, мають 
кислу реакцію. 

У розглянутих випадках гідролізується не вся кількість солі, яка є в 
розчині, а тільки її частина. Інакше кажучи, у розчині встановлюється рівновага 
між сіллю і кислотою та основою, що її утворюють. Частка речовини, що 
гідролізується, - ступінь гідролізу – залежить від константи цієї рівноваги, а 
також від температури і від концентрації солі. 

Запишемо рівняння гідролізу у загальному вигляді. Нехай НА – кислота, 
МОН – основа, МА – утворена ними сіль. Тоді рівняння гідролізу матиме 
вигляд: 

МА + Н2О ↔ НА + МОН 
Цій рівновазі відповідає константа: К = [HA][MOH] / [MA][H2O] 
Концентрація води у розбавлених розчинах є практично сталою 

величиною. Позначаючи К[H2O] = Кг , дістанемо: 
Кг = [HA][MOH] / [MA] 
Величина Кг називається константою гідролізу солі. Її значення 

характеризує здатність солі гідролізуватися; чим більше Кг, тим більшою мірою 
(при однакових температурі і концентрації солі) відбувається гідроліз. 

Для випадку солі, утвореної слабкою кислотою і сильною основою, 
константа гідролізу зв’язана з константою дисоціації кислоти Ккисл залежністю: 

Кг =  КН2О / Ккисл 
Це рівняння показує, що Кг тим більше, чим менше  Ккисл. Іншими словами, 

чим слабкіша кислота, тим більшою мірою гідролізуються її солі. 
Для солей, утворених слабкою основою і сильною кислотою, аналогічне 

співвідношення зв’язує константу гідролізу з константою дисоціації основи 
Косн: 

Кг =  КН2О / Косн 
Тому, чим слабкіша основа, тим більшою мірою гідролізуються утворені 

нею солі. 
Для солей, утворених слабкою кислотою і слабкою основою, константа 

гідролізу зв’язана з константами дисоціації кислоти і основи таким 
співвідношенням: 

Кг =  КН2О / Косн . Ккисл 



54 
 

Співвідношення, що зв’язують константу гідролізу з константами 
дисоціації кислоти і основи, легко одержати з виразу константи гідролізу. 
Виведемо перше з них для випадку, коли взяли слабку кислоту і сильну основу. 
Врахуємо, що основа МОН, з якої утворено сіль МА, - сильна, тобто дисоціює 
націло. Тому МОН = [OH-] 

Сама сіль також дисоціює націло. Отже  [МА] = [А-] 
Концентрацію кислоти, нехтуючи дисоційованою її частиною, виразимо 

через константу дисоціації кислоти Ккисл: 
  К кисл = [H+][А-] / [НA]   або    [НA] = [H+][А-] / Ккисл 
Підставляємо знайдені значення концентрацій МОН, МА і НА у вираз 

константи гідролізу: 
Кг = [HA][MOH] / [MA] = [H+][А-][ОН-] /  К кисл [А-] =  [H+][ОН-] / Ккисл 
Враховуючи, що  [H+][ОН-] – йонний добуток води  КН2О , остаточно 

матимемо: 
Кг = КН2О / К кисл 
Ступінь гідролізу визначається природою солі, її концентрацією і 

температурою. Природа солі виявляється у величині константи гідролізу. 
Залежність від концентрації виражається в тому, що з розбавлянням розчину 
ступінь гідролізу збільшується. Справді, нехай ми маємо, наприклад, розчин 
Калій ціаніду. У ньому установлюється рівновага: 

КСN + H2O ↔ HCN + KOH, якій відповідає константа: 
Кг = [HСN][КOH] / [КСN] 
Розбавимо розчин у 10 раз. У перший момент концентрації всіх речовин -  

КСN, HCN та KOH зменшуються в 10 раз. Внаслідок цього чисельник правої 
частини рівняння константи гідролізу зменшиться в 100 раз, а знаменник тільки 
в 10 раз. Але константа гідролізу, як всяка константа рівноваги, не залежить від 
концентрацій речовин. Тому рівновага в розчині порушиться. Щоб вона знову 
встановилася, чисельник дробу має зрости, а знаменник – зменшитися, тобто 
деяка кількість солі має додатково гідролізуватися. В результаті цього 
концентрації HCN і KOH зростуть, а концентрація КСN – зменшиться. Отже, 
ступінь гідролізу солі збільшиться. 

Вплив температури на ступінь гідролізу випливає з принципу Ле-Шательє. 
Всі реакції нейтралізації відбуваються з виділенням теплоти, а гідроліз – з 
поглинанням теплоти. Оскільки вихід ендотермічних реакцій з підвищенням 
температури збільшується, то і ступінь гідролізу зростає з підвищенням 
температури. 

З сказаного ясно, що для ослаблення гідролізу розчини слід зберігати 
концентрованими і при низьких температурах. Крім того, пригніченню 
гідролізу сприяє підкислення (у випадку солей, утворених сильною кислотою і 
слабкою основою) або підлуговування (для солей, утворених сильною основою 
і слабкою кислотою) розчину. 

Тепер розглянемо гідроліз солей, утворених слабкою багато основною 
кислотою або слабкою основою багатовалентного металу. Гідроліз таких солей 
відбувається ступінчасто. Так, перший ступінь гідролізу Натрій карбонату 
відбувається згідно з рівнянням: 
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Na2CO3  + H2O ↔ NaHCO3 + NaOH 
або в йонно-молекулярній формі:   
CO3

2-
  + H2O ↔ HCO3

- + OH- 
Кисла сіль, що утворилася, також гідролізується (другий ступінь гідролізу): 
NaНCO3  + H2O ↔ H2CO3 + NaOH 
або    НCO3

-
  + H2O ↔ H2CO3 + OH- 

Як видно, під час першого ступеня гідролізу утворюється іон НCO3
-, 

дисоціація якого характеризується другою константою дисоціації карбонатної 
кислоти, а під час другого ступеня гідролізу утворюється карбонатна кислота, 
дисоціацію якої характеризує перша константа її дисоціації. Тому константа 
першого ступеня гідролізу Кг,1 звязана з другою константою дисоціації кислоти, 
а константа другого ступеня гідролізу Кг,2 – з першою константою дисоціації 
кислоти. Цей зв'язок виражається співвідношеннями: 

Кг,1  = КН2О / К2, кисл;           Кг,2  = КН2О / К1, кисл     
Оскільки перша константа дисоціації кислоти завжди більша за другу, то 

константа першого ступеня гідролізу завжди більша, ніж константа другого 
ступеня гідролізу: 

Кг,1  > Кг,2   
З цієї причини перший ступінь гідролізу завжди відбувається більшою 

мірою, ніж другий. Крім того, йони, що утворюються під час першого ступеня 
гідролізу (в розглянутому прикладі – йони ОН-), сприяють зміщенню рівноваги 
другого ступеня вліво, тобто також пригнічують другий ступінь гідролізу. 

Аналогічно відбувається гідроліз солей, утворений слабкою основою 
багатовалентного металу. Наприклад, перший ступінь гідролізу Купрум (ІІ) 
хлориду відбувається з утворенням Купрум гідроксохлориду: 

CuCI2 + H2O ↔ CuOHCI + HCI 
або в йонно-молекулярній формі: 
 Cu2+ + H2O ↔ CuOH+ + H+ 
Другий ступінь гідролізу відбувається дуже незначною мірою: 
CuОНCI + H2O ↔ Cu(OH)2 + HCI 
або    CuОН+ + H2O ↔ Cu(OH)2 + H+ 
Особливо глибоко відбувається гідроліз солей, утворених слабкою 

кислотою і слабкою основою. Згідно з наведеним вище виразом, константа 
гідролізу в цьому випадку обернено пропорційна добутку констант дисоціації 
кислоти і основи, тобто її значення особливо велике. Прикладом цього випадку 
може бути гідроліз Алюміній ацетату, що відбувається до утворення основних 
солей – Алюміній гідроксоацетату і дигідроксоацетату: 

АІ(СН3СОО)3 + Н2О ↔ АІ(ОН)(СН3СОО)2 + СН3СООН; 
АІ(ОН)(СН3СОО)2 + Н2О ↔ АІ(ОН)2(СН3СОО) + СН3СООН 
Розглянемо для цього випадку окремо гідроліз катіона і гідроліз аніона. Ці 

процеси виражаються йонно-молекулярними рівняннями: 
АІ3+ + Н2О ↔ АІОН2+ + Н+; 
СН3СОО- + Н2О ↔ СН3СООН + ОН- 
Отже, при гідролізі катіона утворюються йони Н+, а при гідролізі аніона – 

йони ОН-. Ці йони не можуть у значних концентраціях співіснувати. Вони 



56 
 

сполучаються, утворюючи молекули води. Це приводить до зміщення обох 
рівноваг вправо. Інакше кажучи, гідроліз катіона і гідроліз аніона в цьому 
випадку посилюють один одного. 

Реакція розчину солей, утворених слабкою кислотою і слабкою основою, 
залежить від співвідношення констант дисоціації кислоти і основи, що 
утворюють сіль. Якщо константа дисоціації кислоти більша за константу 
дисоціації основи, то розчин має слабко кислу реакцію, при оберненому 
співвідношенні констант дисоціації – слабко лужну. 

Якщо кислота і основа, які утворюють сіль, не тільки слабкі електроліти, а 
й малорозчинні, або нестійкі і розкладаються з утворенням летких продуктів, то 
гідроліз солі часто відбувається необоротно, тобто супроводиться повним 
розкладанням солі. Так, при взаємодії в розчині солі алюмінію, наприклад 
АІСІ3, з Натрій карбонатом випадає осад Алюміній гідроксиду і виділяється 
диоксид карбону: 

2 АІСІ3 + 3Na2CO3 + 3H2O = 2AI(OH)3↓ + 3CO2↑ + 6NaCI 
або                  2АІ3+ + 3CO3

2- + 3H2O = 2AI(OH)3↓ + 3CO2↑ 
Кислі солі слабких кислот також гідролізуються. Але тут поряд з 

гідролізом відбувається і дисоціація аніона кислої солі. Так, у розчині Натрій 
гідрокарбонату одночасно відбувається гідроліз йона НСО3

-, що приводить до 
нагромадження йонів ОН-: 

НСО3
- + Н2О ↔ Н2СО3 + ОН-, і дисоціація йона НСО3

-, в результаті якої 
утворюються йони Н+: 

 НСО3
- ↔ СО3

2- + Н+ 
Отже, реакція розчину кислої солі може бути лужна (якщо гідроліз аніона 

переважає над його дисоціацією) або кисла (в оберненому випадку). Це 
визначається співвідношенням константи гідролізу солі і відповідної константи 
дисоціації кислоти. У розглянутому прикладі константа гідролізу аніона 
перевищує відповідну константу дисоціації кислоти, тому розчин має лужну 
реакцію. При оберненому співвідношенні (наприклад, у випадку гідролізу 
NaHSO3) реакція розчину кисла. 

 Протонна теорія кислот і основ розглядає гідроліз як окремий випадок 
кислотно-основної рівноваги: протон переходить від молекули води до йона або 
від йона до молекули води. Наприклад, гідроліз йона амонію можна виразити 
рівнянням: 

NH4
+ + H2O ↔ H3O+ + NH3 

     Значення розчинів. Серед неорганічних кислот і основ слабких 
електролітів набагато більше, ніж сильних. Майже всі органічні кислоти і 
основи також відносяться до слабких електролітів. Особливо різноманітні за 
будовою і властивостями слабкі електроліти, які входять до складу клітини або 
які є субстратами і продуктами життєдіяльності рослин і тварин. Особливу роль 
в живій природі відіграють амінокислоти, які є амфотерними електролітами. 

Самий поширений в природі слабкий електроліт – вода. Без неї не може 
відбуватися велике число геохімічних і агрохімічних процесів і неможливе 
здійснення біохімічних циклів клітини. 
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Значення слабких електролітів в геохімії, ґрунтоутворенні  і 
життєдіяльності клітини зв’язане з важливими реакціями слабких електролітів: 
їх здатністю дисоціювати, брати участь в реакціях гідролізу, утворювати 
буферні розчини і системи. 

В природі буферні розчини забезпечують хімічну стійкість і нормальну 
роботу ферментативних систем, оскільки багато ферментів можуть функцію 
вати лише в певних, достатньо вузьких діапазонах рН . 

Грунти, завдяки наявним в них слабким електролітам володіють різною 
буферною ємністю. Грунтові буферні системи створюють сприятливі умови для 
розвитку рослин, більшість з яких не переносить коливань рН і може вегетувати 
тільки на грунтах, які мають необхідні для них кислотно-основні 
характеристики. При 3>рН>9 протоплазма клітин в коріннях листостеблових 
рослин дуже пошкоджується. Для грунтових мікроорганізмів прийнятні 
діапазони рН в ряді випадків гірші, ніж для рослин. При підвищенні 
кислотності грунту життєдіяльність бактерій пригнічується, тому в кислих 
грунтах порушується мікробний розклад органічних речовин, гниття 
сповільнюється і відбувається накопичення йонів амонію замість нітратів. 

Буферна ємність грунту визначає і її екологічну стійкість: не дивлячись на 
несприятливу дію кислотних дощів, грунти в певних умовах можуть зберігати 
постійну концентрацію катіонів Н+. 

Сильні електроліти широко поширені в природі. Завдяки здатності 
дисоціювати в водних розчинах націло навіть порівняно невеликий вміст 
сильного електроліту, розчиненого в воді, створює помітну концентрацію 
гідратованих йонів, внаслідок чого різко змінюються фізичні і хімічні 
властивості води, розчин набуває біологічної і геохімічної активності. 

В неживій природі міграція найважливіших катіонів (Na+, K+, Ca2+, Mg2+ та 
ін.)відбувається в вигляді водних розчинів сильних електролітів. Мінеральний 
склад морської води, річкових та грунтових вод, грунтових розчинів 
визначається головним чином розчиненими в них гідратованими йонами 
сильних електролітів. 

Рослини і тварини засвоюють біологічно активні елементи і 
використовують їх в своєму метаболізмі у вигляді гідратованих йонів, більша 
частина яких також утворюється в результаті дисоціації сильних електролітів. 

Дуже широко поширений в живій природі гідроліз. Гідроліз білків, жирів і 
вуглеводів – одна з найважливіших складових частин процесу засвоєння 
продуктів харчування організмами. Гідроліз аденозинтрифосфату з утворенням 
аденозиндифосфату і неорганічного фосфату є основою енергетики клітини. 
Реакції гідролізу – складові частини циклу Кребса, який займає центральне 
місце в процесах обміну речовин в живих організмах. 

В неживій природі гідроліз – один з найважливіших процесів, в результаті 
яких відбувається руйнування одних гірських порід і утворення інших, в тому 
числі ґрунтоутворюючих. 
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Питання для самоконтролю: 
1. В чому зміст теорії електролітичної дисоцації? 

2. Ступінь та константа електролітичної дисоціації. Від яких факторів вони 
залежать? 

3. За яких умов реакції між електролітами проходять до кінця? 

4. Що таке індикатори? 

5. Що називають йонним добутком води і яке він значення приймає при 
22°С? 

6. Що таке рН? 

7. Чому дорівнює рН 0,0001 М хлоридної кислоти? 

8. Обчислити концентрацію йонів водню, якщо рН розчину 0,3. 

9. Концентрація гідроксид-іонів в розчині дорівнює 10 г-іон/л. Обчислити 
рН цього розчину. 

10. Що таке гідроліз солей і як він впливає на рН розчину? 

11. В яких випадках гідроліз солі незворотній? 

 
1.4.2. Експериментальна частинаІ 

 Лабораторна робота №3. 
 Дослідження властивостей водних розчинів   основ, кислот, солей 
 

Дослід 1. Добування малорозчинної речовини. 
У пробірку налити 1-2 мл розчину Натрій хлориду і додати розчин 

Аргентум сульфату. Що спостерігається? Написати молекулярне та йонне 
рівняння реакцій. 

Дослід 2. Добування слабкодисоційованих речовин. 
Налити в пробірку 1-2 мл розчину Натрій ацетату та додати до нього розчин 

сульфатної кислоти. Визначити за запахом добуту речовину. Написти 
молекулярне та йонне рівняння реакцій. 

Дослід 3. Одержання газоподібних речовин. 
А. Налити в пробірку 5-6 крапель розчину амоній хлориду, додати розчин 

Натрій гідроксиду, нагріти. Визначити за запахом добуту речовину 

Б. У пробірку помістити 0.2 г твердої солі Кальцій карбонату, налити 4-5 
крапель 2н розчину хлоридної кислоти. Що спостерігається? 

Написти молекулярні та йонні рівняння реакцій. 
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Дослід 4.  Гідроліз солей. 
В пробіроки налийте по 2 мл розчинів солей: Натрій карбонату, Цинк 

сульфату, Калій хлориду. 3 допомогою універсального індикатора визначте рН 
середовища в кожній пробірці. За зміною кольору індикаторів зробіть висновок 
про реакцію середовища для кожного випадку і напишіть рівняння гідролізу 
солей в молекулярному та йонному вигляді. 

 
Дослід 5. Вплив температури на гідроліз. 

В дві пробірки налийте по 2 мл розчину Натрій ацетату і 1-2 краплі 
фенолфталеїну. Одну пробірку залишіть як контрольну, а другу нагрівайте до 
кипіння і охолодіть. Поясніть появу забарвлення при нагріванні. Напишіть 
рівняння гідролізу в молекулярній та йонній формі. 

 

Дослід 6. Гідроліз мила. 
Як відомо, мило- це сіль слабкої високомолекулярної жирної кислоти та 

сильної основи. Тому мило завжди підлягає процесу гідролізу. Налити в 
пробірку дистильованої води, додати 2-3 краплі фенолфталеїну і вкинути 
кусочки мила. Розчин збовтати. Написати реакції гідролізу мила. 

 
1.4.3. Питання проміжного контролю знань 

 

Варіант 1 
1. Знайдіть визначення, що характеризує поняття „моляльна концентрація”: 
а) число грамів речовини, що містять в 100г розчину; 
б) відношення кількості речовини (в молях), що містять в розчині, до об’єму 
цього розчину; 
в) відношення маси розчиненої речовини до загальної маси розчину; 
г) відношення кількості розчиненої речовини (в молях) до маси розчинника; 
д) число молів розчиненої речовини, що припадає на 1моль розчинника. 
2. В стічних водах тваринницького комплексу міститься підвищена кількість 
іонів амонію, гідрогену, кальцію, цинку та сульфат-іонів. Запропонуйте спосіб 
очистки води від даних іонів, використовуючи реакції йонного обміну. Де 
можна використати виділені Вами речовини? 
 
3. Водний розчин якої солі: NH4CI, NH4NO3, NH4CN, NH4CH3COO має 
практично нейтральне середовище (р-ня реакції гідролізу). 
4. Які сполуки регулюють рН розчину в крові? Запишіть рівняння гідролізу 
однієї з них. 

Варіант 2 
1. Знайдіть визначення, що характеризує поняття „молярна концентрація”: 
а) число грамів речовини, що міститься в 100г розчину; 
б) відношення кількості речовини (в молях),що міститься в розчині  до об’єму 
цього розчину; 
в) відношення маси розчинної речовини до загальної маси розчину; 
г) відношення кількості розчиненої речовини (в молях) до маси розчинника; 
д) число молів розчиненої речовини, що припадає на 1моль розчинника. 
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2. Напишіть рівняння електролітичної дисоціації ортофосфатної кислоти 
(ступінчасто) і формули відповідних солей з іонами амонію та магнію. 
Практичне значення цих солей. 
3. Яка сіль: NaBr, NaCN, NaNO2, NaSCN гідролізується найкраще і чому? 
(Рівняння гідролізу для всіх солей). 
4. Розчин сульфатної кислоти з масовою часткою (2%) використовують для 
лікування тварин при отруєнні фенолами або солями плюмбуму. Необхідно 
приготувати 5кг розчину. Визначіть його моляльність. 

 
Варіант 3 

1. Поясніть чому в процесі розчинення безводного сульфату купруму(ІІ) розчин 
набуває синього кольору. Практичне значення одержаної сполуки. 
2. У водному розчині якої солі: ZnCI2, CuSO4, NaNO3, Na3PO4 фенолфталеїн 
буде забарвлений в рожевий колір? (Рівняння реакцій). 
3.Напишіть рівняння реакцій гідролізу 3-х солей, що застосовуються як добавки 
до кормів тварин. 
4. Які сполуки регулюють рН розчину в крові? Запишіть рівняння гідролізу 
однієї з них. 

Варіант 4 
1.Одночасно розчин може бути: 
а) насичений і розведений; б) концентрований і ненасичений; в) насичений і 
концентрований; г) ненасичений і розведений. 
2. В яких випадках іонні реакції незворотні? Приклади. 
3. Яка сіль: K2SO4, K2SO3, K3PO4, K2S гідролізується в більшій мірі і чому? 
(Рівняння реакції гідролізу.) 
4. Приведіть конкретні приклади значень рН, що зустрічаються в живому 
організмі тварин і обчисліть концентрацію Н+. 
 

Варіант 5 
1. Знайдіть визначення, що характеризує поняття „масова частка” (процентна 
концентрація): 
а) число грамів речовини, що міститься в 100г розчину; 
б) відношення кількості речовини (в молях), що міститься в розчині до об’єму 
цього розчину; 
в) відношення маси розчиненої речовини до загальної маси розчину; 
г) відношення кількості розчиненої речовини (в молях) до маси розчинника; 
д) число молів розчиненої речовини, що припадає на 1моль розчинника. 
2. Запишіть рівняння електролітичної дисоціації солей, що обумовлюють 
карбонатну твердість води. 
3. Яка сіль: KCN, KCI, KNO3, CH3COONa гідролізує в найкраще? (Рівняння 
реакції гідролізу.) 
4. Приведіть приклади сильнокислих середовищ, що зустрічаються в живих 
організмах. Обчисліть СОН

- в даних розчинах. 
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Варіант 6 
1. Істинні розчини – це: 
а) суміші; б) хімічні сполуки; в) будь-яка рідина; г) однорідна система змінного 
складу. 
2. Роль слабких електролітів в живих організмах. Наведіть приклади таких 
сполук. 
3.Записати рівняння реакцій гідролізу І стадії таких солей: 
хлорид алюмінію, нітрат феруму(ІІ). 
4. Написати вираз для добутку розчинності: AgCl, BaSO4, CаСO3, Al(OH)3. 

Варіант 7 
1. Поясніть властивість молекул води бути універсальним розчинником. 
2. В зв’язку з висиханням влітку ріки у воді сильно підвищується концентрація 
іонів хлору, магнію і сульфід-іонів. Приведіть метод виділення цих іонів з води. 
(Реакції йонного обміну). 
3. Напишіть рівняння реакцій гідролізу таких солей: 
Na2CO3, NaNO2, Na3PO4. 
4. Яку реакцію буде мати розчин, одержаний внаслідок змішування 20г 15% 
розчину соди і 40г 40% розчину хлоридна кислоти? 
 

Варіант 8 
1. Причини утворення водних розчинів. 
2. В стічних водах міститься підвищена кількість іонів нікелю, феруму (ІІІ), 
феруму (ІІ), хрому (ІІІ) і карбонат-іонів. Запропонуйте метод очистки цієї води, 
використовуючи реакції йонного обміну. 
3. В який колір буде забарвлюватись лакмус в розчині, що містить 20г 
сульфатної кислоти і 20г гідроксиду натрію? 
4. Наведіть приклади 4-5 слабких електролітів, що зустрічаються в 
ветеринарній практиці. Для одного з них запишіть вираз константи дисоціації. 
 

Варіант 9 
1. Виясніть які фізичні та хімічні складові обумовлюють утворення розчинів. 
2. В стічних водах містяться небезпечна для живих організмів кількість іонів 
плюмбуму(ІІ), купруму(ІІ), стануму(ІІ) і арсенат-іонів. Запропонуйте метод 
очистки цієї води, застосовуючи реакції йонного обміну. 
3. Напишіть рівняння реакції гідролізу таких солей: KCIO, K2S, (NH4)2CO3. 
4. Потрібно приготувати 2л 0,5М розчин борної кислоти. Де використовують 
цей розчин в практиці тваринництва? 
 

Варіант 10 
1. Поясніть причину пониження температури замерзання і підвищення 
температури кипіння розчинів порівняно з розчинником. 
2. Чому індикатор змінює своє забарвлення в залежності від середовища? 
3. Яка сіль: AlCl3, Al(NO3)3, Al2(SO4)3, Al2(CO3)3 гідролізує найкраще? 
4. Запишіть молекулярно-іонні рівняння усунення тимчасової і постійної 
твердості води. 
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Варіант 11 
1. Завдяки чому в клітинах живого організму створюється осмотичний тиск? 
Значення цього процесу в природі. 
2. В стічних водах тваринницького комплексу міститься підвищена кількість 
іонів амонію, гідрогену, кальцію, цинку та сульфат-іонів. Запропонуйте спосіб 
очистки води від даних іонів, використовуючи реакції іонного обміну. Де можна 
використати виділені Вами речовини? 
3. Водний розчин якої солі: NH4Cl, NH4NO3, NH4CN, NH4CH3COO має 
практично нейтральне середовище (рівняння реакції гідролізу). 
4.Що таке „фізіологічний розчин”? Як приготувати 500г такого розчину. 
 

Варіант 12 
1. Чому 0,9%-ний розчин хлориду натрію називають „фізіологічним розчином”? 
2. Електроліти дисоціюють в розчині під впливом: 
а) теплового руху молекул; б) електричного струму; в) молекул води; г) природи 
розчиненої речовини; д) сил Ван-дер-Ваальса. 
3. Яка сіль: бромід натрію, ціанід натрію, нітрит натрію, роданід натрію 
гідролізує найкраще і чому (рівняння гідролізу цих солей)? 
4. Обчислити кількість етиленгліколю C2H4(OH)2, що потрібно для 
приготування 5 кг антифризу з температурою замерзання -20оС. 
 

Варіант 13 
1. Розділіть приведені нижче сполуки на сильні (група А) та слабкі (група Б) 
електроліти, записавши назви відповідними формулами: гідроксид амонію, 
сульфат амонію, карбонатна кислота, ацетат натрію, нітрат алюмінію, хлорид 
барію, фосфат калію, силікатна кислота, силікат калію. 
2. Поясніть термін „гідратація”. Значення цього процесу в природі. 
3. Напишіть формули можливих кальцієвих солей ортофосфатної кислоти і 
рівняння їх електролітичної дисоціації. 
4. Напишіть рівняння реакції гідролізу трьох солей, що використовуються в 
якості мікродобавок до кормів тварин. 
 

Варіант 14 
1. Як кількісно можна охарактеризувати розчинність будь-якої речовини. 
2. В яких випадках іонні реакції незворотні? Приклади. 
3. Яка сіль: сульфат калію, сульфіт калію чи сульфід калію гідролізує найкраще 
і чому? (Рівняння реакцій гідролізу.) 
4. Наведіть конкретні приклади значень рН, що зустрічаються в живих 
організмах тварин і обчисліть концентрацію іонів гідрогену. 
 

Варіант 15 
1. Розберіть механізм дії фосфатної буферної системи. Практичне значення цих 
взаємодій в живому організмі. 
2. Напишіть молекулярні рівняння реакцій, яким відповідають такі іонні: 
Cu2+ + 2OH- = Cu(OH)2;    H+ + NO2

- = HNO2. 
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3. Яка сіль: ціанід калію, хлорид калію, нітрат калію, ацетат калію гідролізує 
найкраще? (Рівняння реакції гідролізу.) 
4. Приведіть приклади сильнокислих середовищ, що зустрічаються в живих 
організмах. Обчисліть концентрацію гідроксид-іонів в даних розчинах. 

Тема1. 5. 
ОКИСНО-ВІДНОВНІ РЕАКЦІЇ 
 
1.5.1. Теоретична частина 
 

          Поняття про окиснення і відновлення з електронної точки зору. При 
викладенні теми 1 ми вже визначали валентність як здатність атома даного 
елемента приєднувати або заміщувати певне число інших атомів. Після 
ознайомлення з основами теорії будови атома і природи хімічного зв’язку 
можна підійти до поняття валентності з точки зору електронної будови атомів. 
Якщо атом елемента сполучається з іншими атомами за рахунок приєднання або 
віддачі певної кількості зовнішніх електронів, то його валентність кількісно 
дорівнює числу приєднаних або відданих електронів. Така валентність 
називається електровалентністю і  визначається ступенем окиснення даного 
атома. Ступені окиснення записують арабськими цифрами із знаком плюс або 
мінус перед цифрою над символом елемента, наприклад:   Cu+2Cl-1

2, АІ+3Р+5О4
-2, 

Мп+2О-2.        
 Як визначити позитивний та негативний ступені окиснення елементів у 

сполуках? По-перше, запам’ятаємо, що таке визначення є умовним: в чистому 
вигляді перехід електронів від одного елемента до другого спостерігається 
порівняно не часто. Тому ступінь окиснення – це умовний заряд, який мав би 
атом, коли б припустити, що дана сполука складається з йонів. Величину та 
знак ступеня окислення атомів у сполуках визначають, виходячи з таких 
положень: 

1) для простих речовин ступінь окиснення дорівнює нулю, наприклад: 
Н2

0, O2
0, N2

0, Cl2
0, F2

0, Br2
0
, I2

0, Fe0, Cu0, S0 та ін.; 
2) Гідроген у всіх сполуках з неметалами має ступінь окиснення +1, а з 

металами –1, наприклад:  H+1Cl,  H2
+1S,  NH3

+1,  H+1NO3;   NaH-1,  CaH2
-1; 

3) Оксиген у сполуках має ступінь окиснення –2, наприклад: СaO-2,  
Al2O3

-2,  KO-2H,  H2SO4
-2,  BaCO3

-2 . Винятком є пероксиди, де Оксиген буде –
1: Н2О2

-1, та Флуорид оксид: О+2F2 ; 
4) ступінь окиснення металів у сполуках завжди є позитивним:  

Na+1Cl,  Cu+2SO4,  Fe+3Cl3,  Cr+6O3,  Cr+2O; 
5) ступінь окиснення неметалів за Гідрогеном завжди буде 

негативним, а за Оксигеном – позитивним, наприклад:  H+1Cl—1,  Cl2
+1O-2,  

Cl2
+3О3

-2,  Cl2
+5O5

-2,  Cl2
+7O7

-2
 ;  H2S-2, H2S+6O4; 

6) у сполуках алгебраїчна сума всіх ступенів окиснення повинна 
дорівнювати нулю, наприклад:   Н2

+1О-2: 2 ∙ (+1) + (-2) = 0;   H2
+1S+6O4

-2:  2 ∙ 
(+1) + (+6) + 4 ∙ (-2) = 0;  Fe2

+3O3
-2: 2 ∙ (+3) + 3∙ (- 2) = 0;  H+1N+5O3

-2: +1 +5  +3 
∙ (-2) = 0. З цього положення можна визначити невідомий ступінь окиснення 
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будь-якого атома. Наприклад, у Натрій фосфаті невідомий ступінь окиснення 
фосфору  Na3PхO4. Знаємо, що ступінь окиснення Натрію в сполуках +1,  
Оксигену –2, тому складаємо алгебраїчне рівняння:  3 ∙ (+1) + х + 4 ∙ (-2) = 0; 
3 + х = 8;  х = +5.   

Процеси окиснення та відновлення. З попередніх міркувань можна 
зробити висновок, що при утворенні сполук ступінь окиснення атомів 
змінюється: елемент, який існував у вигляді простої речовини, стає складовою 
частиною молекули або з однієї молекули переходить до іншої, з іншою 
будовою. Наприклад, розглянемо реакцію окиснення Купруму киснем: 

  2 Сu + O2 = 2 CuO 

На початку ступінь окиснення Купруму і кисню як простих речовин був 
нуль, а в сполуці стає відповідно +2 і  -2. Цей процес записується у вигляді 
переходу електронів: 

  Cu0 – 2 e- = Cu+2    
  O2

0 + 2∙2e- = 2 O-2 

Процес віддачі електронів називається окисненням, а атом, який віддає 
електрони, називається відновником: Купрум – відновник, в реакції 
окиснюється. 

Процес приєднання електронів називається відновленням, а атом, який 
приймає електрони, називається окисником: Оксиген – окисник, в реакції 
відновлюється. 

Розглянемо інший приклад за участю сполук. Наприклад, мідь одержують 
з оксиду за допомогою водню: 

  CuO + H2 = Cu + H2O 

У цьому прикладі Купрум в оксиді має ступінь окиснення +2, Гідроген 0, 
а в продуктах реакції Купрум стає 0, а Гідроген +1, відбувається перехід 
електронів: 

  Cu+2 + 2 e- = Cu0 – процес відновлення, 
  H2

0 – 2∙1e- = 2 H+  - процес окиснення. 
Йон Купруму в сполуці Сu+2 приймає електрони - є окисником, а Гідроген 

віддає електрони - є відновником. З цих прикладів необхідно зробити висновок, 
що процес окиснення одного елемента завжди пов’язаний з процесом 
відновлення іншого елемента в даній реакції, тому такі реакції називаються 
окисно-відновними. Процеси окиснення-відновлення дуже поширені і тому 
надзвичайно важливі. До них належать процеси утворення крохмалю, глюкози, 
целюлози в природі, одержання металів з руди, синтез неорганічних речовин, 
органічних сполук, полімерних матеріалів та багато іншого. В ролі окисників і 
відновників можуть виступати як прості речовини: кисень, водень, галогени, 
метали, - так і складні сполуки: кислоти, оксиди, солі, в складі яких містяться 
атоми елементів, здатних віддавати або приєднувати електрони і змінювати 
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ступені окиснення. Наприклад, кислоти реагують з металами з виділенням 
водню, нітратна кислота окиснює багато речовин і відновлюється до оксидів 
Нітрогену, метали реагують з киснем і неметалами з утворенням оксидів і 
солей. 

Складання рівнянь окисно-відновних реакцій за допомогою методу 
електронного балансу. Будь-який окисно-відновний процес умовно можна 
поділити на дві напівреакції, одна з яких є реакцією окислення , а друга – 
реакцією відновлення. В цих реакціях кількість електронів, які віддає відновник 
або приймає окисник, може бути різною, а для складання рівнянь ця кількість 
повинна бути однаковою. Тому при складанні окисно-відновних реакцій 
застосовується метод електронного балансу: для числа відданих і приєднаних 
електронів у напівреакціях знаходять найменше спільне кратне число, за яким 
легко знайти найменшу кількість молекул окиснювача і відновника, які брали 
участь у реакції і розставити коефіцієнти в рівнянні. Розглянемо метод 
електронного балансу на прикладах. 

Приклад1. Методом електронного балансу скласти рівняння реакції 

  C + HNO3 → CO2 + NO + H2O 

Розв’язання. Визначаємо ступені окиснення елементів 

  С0 + H+N+5O3
-2 → C+4O2

-2 + N+2O-2 + H2
+O-2 

З цього видно, що ступені окиснення змінили Карбон і Нітроген. 
Складаємо електронні рівняння,  визначаємо, який елемент -  окисник, а який – 
відновник: 

  C0 – 4 e- = C+4     - відновник, напівреакція окиснення 

  N+5 + 3 e- = N+2   - окисник, напівреакція відновлення 

Найменше спільне кратне для числа відданих і прийнятих електронів буде 12. 
Тому біля відновника ставимо коефіцієнт 3, а біля окисника -4: 
  C0 – 4 e- = C+4       |3 

  N+5 + 3 e- = N+2   |4 

       Одержані коефіцієнти підставляємо в рівняння реакції 

  3 C + 4 HNO3 → 3 CO2 + 4 NO + H2O 

 За кількістю атомів Гідрогену підбираємо коефіцієнт перед формулою води 

  3 С + 4 HNO3 = 3 CO2 + 4 NO + 2 H2O 

Приклад 2. Скласти рівняння окисно-відновної реакції методом 
електронного балансу: 

    KMnO4 + KBr + H2SO4 → MnSO4 + Br2 + K2SO4 + H2O 

Розв’язання.  Визначаємо ступені окиснення атомів тих елементів, які 
змінились у цьому процесі  KMn+7O4 + KBr- + H2SO4 → Mn+2SO4 + Br2

0 + K2SO4 
+ H2O 



66 
 

       Складаємо електронні рівняння, знаходимо, які елементи є окисником 
та відновником, визначаємо коефіцієнти в напівреакціях окиснення і 
відновлення 

 Mn+7 + 5 e- = Mn+2     |  2    - окисник, напівреакція відновлення 

 2 Вr- - 2∙1 e- = Br2
0    |  5    - відновник, напівреакція окиснення 

Підставляємо знайдені коефіцієнти у схему реакції 
 2 KMnO4 + 10 KBr + H2SO4 → 2 MnSO4 + 5 Br2 + K2SO4 + H2O 

Обчислюємо кількість інших атомів в обох частинах реакції і остаточно 
визначаємо всі коефіцієнти 

2 KMnO4 + 10 KBr + 8 H2SO4 = 2 MnSO4 + 5 Br2 + 6 K2SO4 + 8 H2O 

Загальні закономірності окисно-відновних перетворень. Найбільш 
поширеними окисниками є вільні галогени, диоксиген, концентрована та 
розбавлена нітратна кислота, концентрована сульфатна кислота, дигідроген 
пероксид, Калій перманганат, гіпохлорити та хлорати лужних металів, 
дихромати лужних металів в кислому середовищі. 

Перебіг ОВР залежить від температури та концентрації реагуючих 
компонентів, а крім того, часто і від рН середовища, в якому проходить реакція. 
Пояснимо це на прикладі взаємодії Калій перманганату з різними відновниками 
в різному середовищі. В залежності від рН середовища Манган +7 може 
переходити в різні ступені окиснення — +2, +4 та + 6 (див. схему). 

КМnО4 + відновник рН < 7 (Н+) → Mn+2 (MnSO4, MnCl2); 
КМnО4 + відновник рН ≈ 7Мп+4 → (МпО2, Мn(ОН)4); 
КМnО4 + відновник рН > 7 (ОН-) → (МпО4

2-, К2Мn04, ВаМnО4). 
Покажемо це на прикладі реакцій з одним із відновників: 
                                                     
2KMn+7O4+5NaN+3O2+ 3H2SO4

 =  2Mn+2SO4 +5NaN+5O3 + K2SO4 + ЗН2О 
                                    Mn+7 + 5e = Mn+2    ‖ 2 
                                      N+3  - 2e = N+5       ‖ 5 
2KMn+7O4 + 3NaN+3O2 + H2O = 2Mn+4O2 +3NaN+5O3 +2KOH 
                                      Mn+7 + 3e = Mn+4  ‖ 2 
                                      N+3  - 2e = N+5       ‖  3 
 2K2Mn+7O4+NaN+3O2+2KOH  = 2K2Mn+6O4 + NaN+5O3+ H2O 
                                      Mn+7 + e = Mn+6    ‖ 2 
                                      N+3 – 2e = N+5       ‖ 1 
Слід відзначити, що сполуки Мn+6 стійкі тільки в сильно лужному 

середовищі і тому при проведенні таких дослідів слід користуватись досить 
концентрованими лугами. 

По мірі накопичення досвіду складання ОВР можна замінити складання 
електронного балансу стрілочками біля окисника і відновника, з указаними 
кількостями відданих і прийнятих електронів, що значно мірі економить час. 
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2KMn+7O4 +3Mn+2SO4 + 2Н2О = 5Mn+4O2 + K2SO4 + 2H2SO4 
       ↑+Зе         ↓-2е 
    окисн.        відн. 
Калій дихромат (К2Сг2О7) — окисник, який широко застосовується, як в 

лабораторії, так і в промисловості. На відміну від Калій перманганату 
(розглянутого вище), хромати (VI) в ОВР переходять в сполуки Хрому (III), 
незалежно від рН середовища, але утворюють різні форми солей. 

рН < 7 (Н+)                    Сr+3 (Cr2(SO4)3, CrBr3) 
рН = 7 (Н2О)                 Сг+3 (Сг(ОН)3, Сr2О3) 
рН > 7 (ОН-)               Сг+3 ([Cr(0H)6]3-,CrO3

3-, CrO2
-) 

K2Cr+6
2O7 + 3Na2S-4О3 + 4H2SO4 = Cr+3

2(SO4)3 + 3Na2S+6O4 + K2SO4 + 4Н2О 
2Cr+6 + 6e = 2Cr+3      ‖ 2  ‖ 1 

                                                  S+4 – 2e = S+6          ‖6  ‖ 3 
Na2Cr+6

2O7 + 2Al0  + 10NaOH +7H2O = 2Na3[Cr+3(OH)6] + 2Na3[Al+3(OH)6] 
     ↑6e         ↓3e 
 
Часто, як окисник в органічному синтезі застосовують Хром (VI) оксид 

(СrO3): 
С2

-2Н5ОН +  4Сr +6О3 = 2СО2 +  2Сr2О3 + ЗН2О 
     ↓12e                                           ↑6e 
 
При дії сильних окисників, як правило в лужному середовищі, на сполуки 

Хрому (III) утворюються хромати (сполуки Хрому (VI)): 
 
2КСr+3О2 + ЗВг0

2 + 8КОН = 2К2Сr+6O4 + 6КВr- + 4Н2О 
 

 Значення окисно-відновних реакцій. Окисно-відновні процеси 
відіграють особливу роль в життєдіяльності клітини і біосфери, оскільки саме 
вони лежать в основі клітинного біосинтезу і біоенергетики. Фотосинтез – 
процес фотохімічного відновлення. Він складається з великого числа стадій; 
ключовими серед них є окисно-відновні стадії. Результат цих реакцій – синтез 
основних речовин клітини: вуглеводів, ліпідів, протеїнів і нуклеїнових кислот. 
Джерело енергії в клітині – реакції окиснення вуглеводів і ліпідів киснем 
повітря, які відбуваються внаслідок дихання рослин і тварин. Масштаби цих 
процесів такі, що за висловом Вернадського, живі організми Землі, взяті в 
цілому, є самою могутньою хімічною силою на земній поверхні. 

Складова частина біосфери – грунт. Грунти містять велике число окисно-
відновних систем, серед яких найбільш важливі сполуки Феруму в ступенях 
окиснення +2 і +3; сполуки Мангану в степенях окиснення +2, +3, +4; сполуки 
Сульфуру і Нітрогену. 
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Питання для самоконтролю: 
1. Вкажіть в періодичній системі елементи, які володіють сильними 

окиснювальними і відновлюючими властивостями. 
2. Визначте ступінь окиснення Хлору в сполуках: KCl; Cl2; KClO; KClO4. 

3. Які процеси: окиснення чи відновлення відбуваються в зазначених 
схемах: а) C0   → C+4 ,    б) S−2   → S+6, вкажіть кількість відданих чи приєднаних 
електронів. 

4.  Підберіть коефіцієнти в рівняннях таких реакцій: 

а) KMnO4 + KJ + H2SO4 = MnSO4 + J2 + K2SO4 + H2O 

б) Mg + HNO3 = Mg(NO3)2 + NH4NO3 + H2O 

в) CaH2 + H2O = Ca(OH)2 + H2. 
 

1.5.2. Експериментальна частина 
Лабораторна робота №4. Окисно-відновні реакції 
Дослід 1. Окиснювальні властивості нітратної кислоти. 
В пробірку з мідними ошурками прилити (під тягою) 2 - 3 мл 

концентрованої нітратної кислоти. Спостерігати виділення газу. Якого він 
кольору? Скласти схему електронного балансу даної реакції: 

Cu + HNO3 → Сu (NO3)2 + NO2 + H2O. 
Дослід 2. Вплив середовища на окисно-відновні процеси. 
А) В пробірку налити 1-2 мл розчину калій перманганату, 1-2 мл 

концентрованого розчину калій гідроксиду і по краплях добавити 
свіжевиготовлений розчин натрій сульфіту до переходу малинового забарвлення 
в зелене. 

Скласти схему електронного балансу даної реакції: 
KMnO4 + КOН + Na2SO3 → К2MnO4 + Na2SO4 + H2O. 

Б) В пробірку налити 1-2 мл розчину калій перманганату, 1-2 мл води і по 
краплях додати свіжовиготовлений розчин натрій сульфіту до  утворення темно- 
коричневого осаду. 

KMnO4 + Н2О + Na2SO3 → MnO2 + Na2SO4 + КOН. 
В) В пробірку налити1- 2 мл розчину калій перманганату, 1-2 мл розчину 

сульфатної кислоти і по краплях додати натрій сульфіт до знебарвлення 
розчину. 

KMnO4 + H2SO4 + Na2SO3 → MnSO4 + K2SO4 + Na2SO4 + H2O 
Дослід 3. Окиснення гідроген пероксиду калій перманганатом. 

В пробірку налити 1-2 мл розчину калій перманганату, 1-2 мл 2н. розчину 
сульфатної кислоти і по краплях додати гідроген пероксид до знебарвлення 
розчину. Спостерігайте виділення газу. 

КМпO4 + H2SO4 + Н2O2 → MnSO4 + K2SO4 + O2 + Н2O. 
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Дослід 4. Окиснення іонів двовалентного Феруму концентрованою 
нітратною кислотою. 

Налити в дві пробірки по 2-3 мл свіжевиготовленого розчину ферум (II) 
сульфату і по 2-3 мл 2н розчину сульфатної кислоти. В одну пробірку влити 1-2 
мл концентрованої нітратної кислоти. Добавити в кожну пробірку по 2-3 мл 
води і по 2-3 краплі роданіду амонію. Що спостерігається? Методом 
електронного балансу розставити коефіцієнти, вказати окисник та відновник 
даної реакції: 

FeSO4 + H2SO4 + HNO3 → Fe2 (SO4)3 + NO2 + H2O. 
1.5.3. Питання проміжного контролю знань 

 
Варіант 1. 

1. Зробіть порівняльну характеристику окислювальних активностей кислот: 
гіпохлоритної, хлоритної, хлоратної, перхлоратної. Практичне застосування цих 
кислот та їх солей. 
2. Розставити коефіцієнти в приведеному рівнянні реакції: 
     HIO3 + H2O2 → I2 + O2 + H2O. 
Назвати іон – відновник та окисник. 
3. Назвати приклад реакції, в який гідроген проявляє окислюючі властивості. 
 

Варіант 2. 
1. Які необхідні умови для протікання окисно-відновної реакції? 
2. Розставити коефіцієнти в приведеному рівнянні реакції: 
KMnO4 + PH3 + H2SO4 → K2SO4 + MnSO4 + H3PO4 + H2O. 
Назвати іон – відновник та окисник. 
 
3. Добре висушений хлор можна зберігати в залізному балоні. Що відбудеться, 
якщо волога потрапить у балон? Розібрати реакції як окисно-відновні. 
Практичне застосування цього процесу. 

 
Варіант 3. 

1. Які з приведених сполук містять елементи з найвищим для них ступенем 
окислення. 
а) оксид плюмбуму(ІV); б) перхлорат калію; в) гідросульфат кальцію; г) нітрат 
амонію; д) дихромат калію. 
2. Розставити коефіцієнти в приведеному рівнянні реакції: 
K2Cr2O7 + HCI + H2SO4 → K2SO4 + Cr2 (SO4)3 + H2O + CI2. 
3. Для добування яких речовин у промисловості використовують здатність 
хлору реагувати з лугами? Написати відповідні рівняння реакції і пояснити з 
погляду окисно-відновних процесів. 
 

Варіант 4. 
1. Які з приведених нижче речовин володіють окисно – відновною двоїстістю? 
а) оксид сульфуру(ІV); б) нітратна кислота; в) диоксид мангану(ІV); г) бром; 
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д) перманганат калію. 
2. Розставити коефіцієнти  в приведеному рівнянні реакцій: 
HMnO4 + HCl → KCl + MnCl2 + Cl2 + H2O. 
Вказати окисник та відновник. 
3. Від окиснення бактеріями розчиненого у воді сірководню на дні моря 
утворюється вільна сірка. Поясніть даний процес як окисно-відновний. 

 
Варіант 5. 

1. Чи завжди виділення елемента у вигляді простої речовини є наслідком його 
відновлення? Приклади. 
2. Розставити  коефіцієнти в приведеному рівнянні: 
NH4Cl + NaNO2 → N2 + NaCl + H2O. 
3. Для протравлення насіння вживають сулему HgCl2. Чи можна 
використовувати для приготування розчину сулеми залізне або оцинковане 
відро? Відповідь мотивуйте складанням відповідних рівнянь реакцій. 
 

Варіант 6. 
1.У якого елемента брому, йоду чи хлору окислюючі властивості виражені 
сильніше? 
2.Закінчити рівняння реакції і методом електронного балансу розставити 
коефіцієнти: 
Mg + H2SO4 → MgSO4 + … 
3. Сірководень постійно утворюється в природі внаслідок гниття органічних 
речовин. Пояснити, чому в повітрі не нагромаджується велика кількість цього 
газу. Чому сірководень є сильним відновником? Приклад. 
 

Варіант 7. 
1. Скласти рівняння реакції, що відбувається під час нагрівання вугілля з 
концентрованою сульфатною кислотою. 
2. Закінчити рівняння реакції і методом електронного балансу розставити 
коефіцієнти: 
KI + K2Cr2O7 + H2SO4 → I2 + … 
3. Які функції (окисника чи відновника) можуть проявити в окисно-відновній 
реакції приведені нижче сполуки: 
NaNO2; Na; Na+; NH3; N2. ? 

Варіант 8. 
1. Чим пояснити здатність сполук меркурію(І) до реакцій диспропорціювання? 
Складіть молекулярне та іонне рівняння реакції каломелі з хлором? 
2. Закінчити рівняння реакції і методом електронного балансу розставити 
коефіцієнти: 

KMnO4 + H2O2→ MnO2 + … 
3. Розгляньте як окисно-відновну реакцію, що лежить в основі виробництва 
нітратної кислоти. 
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Варіант 9. 
1. Розгляньте як окисно-відновне рівняння реакції, що лежить в основі 
промислового способу одержання фосфору. 
2. Закінчити рівняння реакції і розставити коефіцієнти: 
KMnO4 + NaNO2 + H2SO4 → К2SO4 + MnSO4 + NaNO3 + H2O. 
Вкажіть окисник і відновник. До якого типу окисно-відновних реакцій воно 
відноситься? 
3. Чи є процес нітрифікації процесом окисно-відновним? Відповідь мотивуйте 
написанням відповідних рівнянь реакцій. 
 

Варіант 10. 
1. Розгляньте амфотерність елементу як окисно-відновний процес. 
2. Запишіть дві реакції розчинення золота і розберіть їх як окисно-відновні. 
3. Фосфід цинку застосовують для боротьби з гризунами. Напишіть рівняння 
реакції, що лежить в основі отруєння і розберіть його як окисно-відновне. 
 

Варіант 11. 
1.Пероксид гідрогену в лужному середовищі проявляє окислюючі властивості, а 
в кислому – відновлюючі. Приведіть приклади таких реакцій і розберіть їх як 
окисно-відновні. 
2. Закінчити рівняння реакції, розставити коефіцієнти та вказати окисник та 
відновник: 

KBrO + MnCI2 + KOH →  MnO2 + … 
3. Чи є реакція фотосинтезу окисно-відновною? 
Назвіть окисник та відновник, якщо це окисно – відновна реакція. 

 
Варіант 12 

1. Які функції окисника чи відновника в окисно-відновних реакціях можуть 
виконувати такі речовини: AsH3;  As2O5;  As. Поясніть на конкретних 
прикладах. 
2. Закінчити рівняння реакції, розставити коефіцієнти, вказати процес 
окислення та відновлення: 

NaOCl + KI + H2SO4 → I2 + … 
3. Кругообіг азоту в природі. Знайти в цьому процесі окисно-відновні реакції. 

 
Варіант 13 

1. Назвіть речовини – активні відновники: 
H2S, SnCl2, Na2SO4, FeCl2, FeCl3. Чому? 

2. Закінчити рівняння реакцій, розставити коефіцієнти: 
SO2 + Br2 + H2O → HBr + … 
H2S + HNO3 → NO + … 

3. Гідроарсеніт калію застосовують в тваринництві. Окислюючими чи 
відновними властивостями володіє ця сполука? Відповідь мотивуйте. 

 
 



72 
 

Варіант 14 
1. Скільки молекул лугу потрібно для протікання такої реакції: 

KMnO4 + K2SO3 + KOH → K2MnO4 + K2SO4 + H2O? 
2. Закінчити рівняння реакції, розставити коефіцієнти, вказати окисник та 
відновник: 

HNO3 + Cu → … 
(конц.) 

3. До якого типу окисно-відновних реакцій відноситься реакція хлорування 
води? 

 
Варіант 15 

1. Запишіть реакцію горіння органічної сполуки і розберіть її як окисно- 
відновну. 
2. Закінчити рівняння реакції, розставити коефіцієнти, вказати окисник та 
відновник. 

HNO3 + Mg → … 
(розв.) 

3. Розрахуйте необхідну кількість аміаку для одержання 1т нітратної кислоти. 
Які з використаних Вами в задачі реакцій є окисно-відновними? 
 

Тема 1.6. 
ЕЛЕКТРОХІМІЧНІ ПРОЦЕСИ 
 
1.6.1. Теоретична частина 

 
       Електродні потенціали і електрорушійні сили.  При занурені металевої 
пластинки в водний розчин її солі на межі метал – розчин виникає різниця 
потенціалів, яку називають електродним потенціалом.                                            
Розглянемо як це відбувається: нехай цинкову пластинку  зануримо в розчин 
ZnSO4, з поверхні металу в розчин переходять позитивно заряджені йони Zn2+, а 
на пластинці залишаються електрони, внаслідок чого пластинка заряджається 
негативно. Йони Zn2+,  які перейшли в розчин, притягуються протилежно 
зарядженою пластинкою і розміщуються поблизу неї. Утворюється подвійний 
електричний шар (ПЕШ), який перешкоджає дальшому переходу катіонів Zn2+ з 
пластинки в розчин, а також виникає зворотній процес – перехід катіонів з 
розчину в метал.  Коли швидкості цих протилежно направлених процесів в 
системі зрівнюються, встановлюється динамічна рівновага, причому кількість 
йонів, що перейшли з металу в розчин, буде дорівнювати кількості йонів, які 
перейшли з розчину в метал  (мал.8.1). 

Якщо взяти мідну пластинку  (ЕCu
0 = 0,34В) і занурити її в розчин CuSO4, то 

буде переважати зворотний процес і йони Cu2+ будуть втрачати свою гідратну 
оболонку і переходити з розчину в кристалічну гратку металу, надаючи 
пластинці позитивного заряду, а сам розчин набуде негативного заряду, 
внаслідок надлишку в ньому негативного заряджених аніонів SO4

2−. Між мідною 
пластинкою та  розчином  CuSO4  виникає ПЕШ і певний електродний 
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потенціал. Передавати свої катіони в розчин і заряджатися негативно здатні 
тільки хімічно активні метали. 

На виникнення електродного потенціалу впливає: 
- міцність кристалічної гратки (енергія зв'язку йонів в кристалічній гратці Е3); 
- енергія гідратації йонів (Ег). 

Для виділення йону металу з пластинки в розчин необхідно здійснити 
роботу, яка дорівнює енергії гідратації, тобто енергії зв'язку йону з молекулами 
води. В залежності від того, яка енергія більша Е3 чи Ег, йони будуть 
переходити з пластинки в розчин, якщо Е3 ‹ Ег, або з розчину на металеву 
пластинку, якщо  Е3 › Ег. 

Різниця електродних потенціалів виникає і при контакті двох розчинів 
електролітів різної концентрації. При цьому позитивно заряджається більш 
розведений розчин. Внаслідок різниці в рухливості і швидкості дифузій йонів в 
розчинах виникає так званий дифузійний потенціал (дифузійна різниця 
потенціалів). Наприклад, при контакті двох розчинів кислот різної концентрації 
позитивно  зарядиться  більш  розведений  розчин,  бо  йони  Н+  більш рухливі, 
ніж йони кислотних залишків, і з більшою швидкістю переходять з 
концентрованого розчину в розведений. 

Електродний потенціал залежить від активності йонів металу в розчині 
і температури. Ця залежність виражається рівнянням Нернста: 

              Е = Е0 + RT
Fn

ln а       або        Е = Е0 + RT
Fn

ln с,                   (1) 
де   Е0 – стандартний електродний потенціал; 

R – універсальна газова стала, 8,314 Дж/мольК, 
T – температура, К; 
а – активність йонів в розчині; 
F – стала Фарадел,  9,648·104 Кл/моль; 
n – заряд йону. 
Якщо у формули (1) замість R, T та F підставити відповідні значення і 

перевести ln  в  lg, то одержимо більш спрощену формулу рівняння Нернста: 
                        Е = Е0 + 8,134⋅298⋅2,303

9,648⋅104⋅𝑛
lgс = 𝐸0 +

0,059
𝑛

lgс,  (2) 

де  с -  моляльність  для  розбавлених розчинів (моль/кг). 
Стандартний електродний потенціал (Е0) 
Е0 – стандартний електродний потенціал – це потенціал, який виникає 

при занурені металу в розчин, в якому активність йонів цього металу дорівнює 
1 кмоль/м3. Його ще називають нормальним електродним потенціалом. 

Так як абсолютне значення електродного потенціалу визначити не можливо, 
то його визначають відносно водневого електроду, потенціал його умовно 
приймають за нуль, в якості електроду порівняння можна використовувати 
хлорcрібний або каломельний електроди. 

У відповідності до значень стандартних електродних потенціалів всі метали 
розміщують у так званий ряд активності: 
    K,      Na,     Mg,      Al,     Zn,      Fe,      Ni,      Pb ,   (H),     Cu,       Ag,       Au. 
  -2,92  -2,71   -2,37  -1,66   -0,76   -0,44   -0,24   -0,13    0     +0,34    +0,80   +1,50 
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Негативне значення Е0 мають метали, які розміщенні до Гідрогену і 
позитивне – ті, що після нього. 

Значення [Е0] визначені при температурі  298 К. 
       Гальванічні елементи. Акумулятори. 
     Гальванічний елемент – це пристрій, в якому енергія хімічної реакції 
перетворюється в електричну. 

Гальванічні елементи є: 
- хімічні; 
- концентраційні; 
- окисно-відновні ланцюги. 

В процесі роботи гальванічного елементу струм переноситься у метали 
електронами, а в розчинах – йонами. В місці контакту металу з розчином 
перенесення здійснюється відповідно до електрохімічної окисно-відновної 
реакції. В основі будь-якої ЕРС лежать окремі різниці потенціалів у замкнутому 
ланцюгу. 

Розглянемо принцип роботи хімічного гальванічного елементу Якобі-
Даніеля. Він складається з цинкового та мідного електродів, занурених в 
розчини своїх солей (ZnSO4, CuSO4), розчини відокремлені один від одного 
пористою перегородкою, замість якої можна застосувати “солевий міст” – 
скляну  зігнуту трубку,  заповнену насиченим розчином KCl  або NH4NO3. 
Схема гальванічного елементу:  (-) Zn  / ZnSO4 // CuSO4 / Cu (+) 

Якщо електроди з'єднанні провідником першого роду, то в системі виникає 
електричний струм. 

Zn – як більш активний метал, виділяє катіони Zn2+ в  розчин, а сама 
пластинка цинку набуває негативного заряду,  мідна пластинка при цьому 
заряджається позитивно. Якщо ці дві пластинки сполучити між собою 
провідником, то електрони від цинкової пластинки перейдуть на мідну. Це 
порушує рівновагу у подвійному електричному шарі і виникає самодовільний 
процес, при якому цинкова пластинка розчиняється, а на мідній відбувається 
процес відновлення катіонів Cu2+ з розчину завдяки електронам, які перейдуть 
на мідну пластинку від цинкової по провіднику. Вільні  аніони SO4

2- мідного 
електроду через пористу перегородку рухаються назустріч один одному. 

На електродах проходять електрохімічні процеси: окиснення – на 
цинковому  і відновлення – на мідному електроді: 

                     - |  Zn0 –  2e → Zn2+ 
                    +  | Cu2+ + 2e → Cu0 
Підсумкова реакція: 
                    Cu2+ + Zn → Cu + Zn2+ 
За рівнянням Нернста визначають потенціал цинкового і мідного 

електродів, а потім беруть їх різницю: 
                                   𝐸Zn = 𝐸Zn

0 +
0,059
2

lgаZn2+                   (3) 

                                  𝐸Cu = 𝐸Cu
0 +

0,059
2

lg𝑎Cu2+               (4) 
                                        EPC = ECu - EZn             (8.5) 
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Гальванічний елемент буде працювати, якщо ЕРС › 0, чим далі один від 
одного стоять метали у ряду напруг, тим більше значення ЕРС гальванічного 
елементу. 

          Концентраційний гальванічний елемент 
Гальванічний елемент, в якому джерелом енергії є робота вирівнювання 

концентрацій (активностей) йонів, називають концентраційними. 
Він складається з двох пластинок одного і того ж металу, з'єднаних 

провідником першого роду і занурених в розчини його солі різної концентрації. 
Електрод, занурений в розчин з меншою концентрацію буде окислюватись і 
його катіони будуть переходити в розчин. Сам електрод при цьому заряджається 
негативно. А на електроді, зануреному у більш концентрований розчин буде 
відбуватись процес відновлення катіонів металу з розчину. Сам електрод 
набуває позитивного заряду. 

 Таким чином, на обох електродах відбуваються процеси, які приводять до 
вирівнювання концентрацій йонів в розчинах. 

Схема  гальванічного концентраційного елементу: 
                       - Zn | ZnSO4 || ZnSO4 | Zn+ 
                                     C1   <   C2 
Процеси, що відбуваються на електродах: 

 
    – Zn0 –  2e → Zn2+ 

+ Zn2+ + 2e → Zn0 
 
ЕРС концентраційного гальванічного елементу визначається за формулою:    
 
         Е = RT

nF
ln 𝐶2

𝐶1
              (6) 

або:     Е = 0,059
𝑛

lg 𝐶2

𝐶1
,     (7) 

а для нашого прикладу Е буде дорівнювати: 
Е = 0,059

2
lg 𝐶2

𝐶1
     (8) 

 
   
  Акумулятори 
Гальванічні елементи оборотної та багаторазової дії називають 

акумуляторами. Вони здатні при розряджанні перетворювати накопичену 
хімічну енергію на електричну (як гальванічний елемент), а при заряджанні 
електричну – на хімічну (як електролізер). Найбільше застосування мають 
свинцевий (кислотний) та лужні акумулятори. Свинцевий  акумулятор 
складається з свинцево-стибієвих перфорованих пластинок. Отвори 
пластинок заповнюють пастою PbO  i 2PbO · PbO2. Електролітом служить 
35 % розчин сульфатної кислоти. 
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 Розглянемо принцип дії свинцевого акумулятора, схему якого можна 

записати так: 
А(–)Рb|Н2SO4|PbO2(+)K. 
 

 
                
Під час заряджання, коли через акумулятор пропускають постійний 

електричний струм, на електродах відбуваються такі електрохімічні процеси: 
На катоді (–): PbSO4 + 2е → Pb + SO4

2–. 
На аноді (+): PbSO4 + 2Н2О – 2е → РbО2 + 4Н+ + SO4

2–. 
Під час розряджання акумулятора на електродах відбуваються 

протилежні процеси ( 
На аноді (–): Pb + SO4

2– – 2е → PbSO4. φ° = 0,36 В. 
На катоді (+): РЬО2 + 4Н+ + SO4

2–+ 2е → PbSO4 + 2Н2О. φ°= 1,68 В. 
Загальне рівняння реакції роботи свинцевого акумулятора має вигляд 

        розряджання 
Pb + 2H2SO4 = РbO2 + 2 PbSO4 + 2H2O. 

        заряджання 
ЕРС акумулятора E° = φ°кат – φ°ан = 1,68 – (– 0,36) =  2,04 В. 
В лужних акумуляторах отвори залізних пластинок  заповнені 

Ni2O3 + H2O (або Ni(OH)3) у суміші з порошком графіту та порошком відновленого 
заліза. Заряджання й розряджання лужного залізо-нікелевого акумулятора 
відбувається за схемою 

     Розряджання 
Fe  + 2Ni(OH)3  = Fe(OH)2 + 2Ni(OH)2. 

              Заряджання 
Напруга цього акумулятора при його розряджанні становить близько 1,3 В 
 

Поняття про електроліз. Якщо в розчин або розплав електроліту занурити 
два електроди і пропустити постійний електричний струм, то в такій системі 
будуть відбуватись окисно-відновні процеси. 

Електролізом називаються процеси, які відбуваються при проходженні 
електричного струму крізь розчини або розплави електролітів. У цьому 
випадку на катоді відновлюються позитивно заряджені йони – катіони, а на 
аноді окислюються негативно заряджені йони – аніони, тобто катод є 
окисником, а анод – відновником. 

Покажемо ці процеси на прикладі розчину СuСl2. 
СuСl2 ↔ Сu++ + 2Сl- 
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До катоду підходять  катіони,  до аноду – аніони. На катоді відбувається 
процес відновлення, на аноді – процес окиснення. 

    Катод                                                        Анод 
Сu++ + 2е = Сu0                                       2Сl- - 2е = Сl2        
Тобто катіони Купруму на катоді приймають електрони — 

відновлюються, а на аноді віддають електрони (окиснюються) аніони Хлору. 
Тоді реакцію можна записати так: 
       електроліз 
СuСl2     →     Cu + Cl2. 

Кількість утворених міді та хлору буде залежати від величини 
електричного заряду, що пройшов через електрохімічну систему. 

Методом електролізу отримують в промисловості багато речовин (Н2,O2, 
Сl2, Na, К, Mg, Al, NaOH, КСlO3, КМnО4, Н2О2, і т.д.) 

Закони електролізу встановлені М. Фарадеєм і вивчаються, крім курсу 
хімії, в шкільному курсі фізики. Через це нагадаємо рівняння, що об'єднує два 
закони електролізу Фарадея: 

m = A·I·t/n·F, 
А – атомна маса елемента, І  – сила струму в амперах, t – час в секундах, 

n – валентність елемента, F – стала Фарадея (96500 Кл). 
Слід пам'ятати: 
q = I·t = А·сек = кулон.               
F = NAq = 6,02·1023x 1,6·10-9 Кл = 96485 Кл = 96500 Кл. 
Катодні та анодні процеси при електролізі розплавів NaCl, KCl, СаСl2, 

MgCl2: 
катод  – Мn+ + nе = М0; 
анод – 2Сl-  - 2е = Сl2; 

електроліз 
МСln   →     М+n/2·Сl2. 

При електролізі розчинів кислот, лугів, солей в процесі електролізу може 
приймати участь вода, що залежить від положення металу в ряду напруг 
металів. 

Анодні процеси при електролізі розчинів солей та кислот: 
а) при електролізі хлоридів, бромідів, йодидів (Сl-, Вг-, J-) на аноді 

виділяється галоген: 
2Наl- - 2е = Наl2; 
б) при електролізі флуоридів (F-) і солей оксигенвмісних кислот (СО3

2-, 
NO3

- SO4
2-) на аноді окиснюється вода і виділяється диоксиген: 

2Н2О - 4е = О2 + 4Н+. 
Катодні процеси при електролізі розчинів солей, кислот: 
а) при електролізі солей активних металів (Li-Al) і кислот на катоді 

відбувається відновлення води і виділяється дигідроген: 
2Н2О + 2е = Н2 + 2ОН-; 
2Н+ + 2е = Н2 (для кислот); 
б) при електролізі розчинів солей пасивних металів (Cu-Au) на катоді, як і 

при електролізі розплавів, виділяється метал: 
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Ag+ + e = Ag0; 
в) при електролізі  солей  середини  ряду (Zn-Pb)  можливі  два процеси: 

відновленняо йонів металу і відновлення води: 
Zn2+ + 2е = Zn0; 
2Н2О + 2е = Н2 + 2ОН-. 

На практиці підбираючи умови (напругу, спеціальні добавки в розчин) 
відновлення води практично зводять до мінімуму.    

Електроліз широко використовується в промисловості для одержання 
різних речовин, тому що електричний струм – найсильніший з окисників і 
відновників. Розглянемо типові приклади електролізу. 

Приклад 1. Які продукти можна одержати при електролізі водного розчину 
хлориду міді CuCl2? 

Розв’язання. У водному розчині присутні йони солі і молекули води, яка є 
слабким електролітом:   CuCl2 + H2O = Cu2+ + 2 Cl- + H2O. 

           В таблиці знаходимо: Купрум розташований за Гідрогеном в ряду 
напруг, а це означає, що на катоді будуть відновлюватись катіони Сu2+. Аніон 
Хлору належить безоксигеновмісній кислоті, тому на аноді буде утворюватись 
Сl2. Вода в процесі участі не бере. 

 Складаємо схеми катодного і анодного процесів 
  к(-): Cu2+ + 2 e- = Cu0 
  a(+): 2 Cl- - 2 e- = Cl2↑ 
Записуємо продукти електролізу 
  CuCl2 + H2O = Cu + Cl2↑ + H2O 
Приклад 2. Пояснити механізм електролізу розплаву та водного розчину 

Натрій сульфату  Na2SO4. 
Розв’язання.   
1. При електролізі розплаву електролізу піддаються йони Na+ i SO4

2-. 
Складаємо схеми катодного і анодного процесів: 
  к(-) Na+ + e- = Na0 
  a(+) 2 SO4

2- = S2O8
2- 

2. У розчині сульфату є йони Na+, SO4
2- i молекули води Н2О. В ряду напруг 

Натрій стоїть до Гідрогену, тому не буде відновлюватись на катоді. Сульфат-йон 
належить оксигеновмісній кислоті, тому також не буде окиснюватись на аноді. 
Отже, процес електролізу відбувається тільки для молекул води: 

  к(-): 2 Н2О + 2 е- = Н2↑ + 2 ОН-    
  а(+): 2 Н2О – 4 е- = О2↑ + 4 Н+

. 
 

Приклади розв’язку задач. 
 Задача 1.  Обчислити потенціал срібла, зануреного в розчин з концентрацією  
йонів Аg+ в розчині  0,02 Н  при  250С. 

Розв’язок: 
Для розв’язання цієї задачі застосовуємо формулу: 

    е = е0 +
0,059
𝑛

lgCi 
Нормальний потенціал срібла – е0 = + 0,799 (з таблиці). Валентність  срібла = 1. 
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   е = 0,799 + 0,059
1
⋅ lg0,02 = 0,799 + 0,059 ⋅ (−1,699) = 0,699 в 

Задача 2. Обчислити електрорушійну силу мідно – цинкового електроду, в 
якому концентрація йонів  Сu2+  в  розчині дорівнює  0,0005 Н, а йонів Zn2+  в 
розчині – 0,5Н. Температура  250С. 

Розв’язок: 
Обчислюємо електрорушійну силу по формулі: 
Е = е Сu2+/Cu – e Zn/Zn2+ = (е0 Сu2+/Cu +0,059

𝑛
lgCiiCu2+) – (e0 Zn/Zn2+ 

+0,059
𝑛

lgCiiZn2+)=  е0 Сu2+/Cu  –  e0 Zn /Zn2+ +  0,059
𝑛

lg
𝐶iCu2+

𝐶iZn2+
 

Знаходимо в таблиці значення нормальних електродних потенціалів: 
 е0 Сu2+/Cu  = +0,34 В;           e0 Zn2+/Zn = - 0,763 В. 
Підкладаємо числові дані у формулу, отримуємо: 
  Е = 0,34 − (−0,763) + 0,059

2
lg 0,0005

0,5
= 1,13 + 0,059

2
(−3) = 1,04 В. 

  Задача 3. Обчислити при  180С електрорушійну силу концентраційного 
срібного елементу, в якому  взято 0,1 Н  і  0,01 Н  розчини AgNO3. При цій 
температурі еквівалентна електропровідність 0,1Н  розчину  рівна  94,3 ом-1·см2, 
а 0,01 Н  розчину – 107,8 ом-1·см2. 
     

Розв’язок: 
       Електрорушійну силу концентраційного елементу визначають за формулою: 

Екон =
0,058
𝑛

⋅ lg 𝑐 1

𝑐2
,     

 де    с1 > с2. 
Для  AgNO3   n = 1. Для обчислення концентрацій йонів срібла  с1  і  с2  
визначаємо ступінь дисоціації солі  AgNO3   в розчинах за  формулами: 
    𝜆0,1н =

𝜆0,1н

𝜆∞
;        𝜆0,01н =

𝜆0,01н

𝜆∞
 

𝜆∞ знаходять, використовуючи значення рухливостей йонів. 
                           𝜆∞ = 𝑙Ag+ + 𝑙NO3−

= 53, 2 + 62, 6 = 115, 8ом−1см2; 
𝜆0,1н =

94,3
115,8

= 0,814;        𝜆0,01н =
107,8
115,8

= 0,93; 
Підставляємо значення у формулу Нернста: 
                                       Еконц = 0,058 ⋅ lg 0,1⋅0,814

0,01⋅0,93
= 0,0545 В. 

 
Питання для  самоконтролю 

  
1. Що називається електродним потенціалом? 
2. Напишіть формулу Нернста  для потенціалу окремого електроду. 
3. Поясніть суть теорії гальванічного елементу Даніеля-Якобі. 
4. Напишіть формулу електрорушійної сили гальванічного елементу. 
5. Як створений і як працює водневий електрод? 
6. Що називається нормальним потенціалом? 
7. По якому принципу складений ряд напруг? 
8. В чому принцип дії хімічних, концентраційних і окиснювально – 
відновних гальванічних ланцюгів? 
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9. В чому суть потенціометричного визначення рН? 
10. Яка будова  скляного електроду? 
 

Задачі. 
1. Обчислити електродний потенціал цинку  в 0,01 Н розчині  ZnSO4,  якщо 
ступінь дисоціації дорівнює 1. 
2. Обчислити електрорушійну силу гальванічного елементу: Cd | CdSO4 || 
ZnSO4  | Zn, при температурі  250С, якщо концентрація CdSO4 рівна  0,1 моль/л, 
а концентрація  ZnSO4 – 0,2 моль/л  і ступінь електролітичної дисоціації кожної 
з солей рівний  40%. 
3. Обчислити потенціал срібла, зануреного в розчин з концентрацією йону  
срібла 0,02 моль/л  при температурі  250С. 
4. Обчислити потенціал кадмію, зануреного в розчин з концентрацією йону  
кадмію  0,005 моль/л  при температурі  250С. 
5. Обчислити  при 250С потенціал цинкового електроду  в  0,05 н  розчині 
хлористого цинку. Ступінь  дисоціації прийняти  80%. 
6.  Обчислити електрорушійну силу гальванічного елементу: 
 Аg | AgNO3 || NiSO4  | Ni, при температурі  250С, якщо концентрація AgNO3 
рівна  0,05 моль/л, а концентрація  NiSO4 – 0,005 моль/л. Cтупінь  дисоціації  
солей рівний одиниці. 
7. Обчислити електрорушійну силу гальванічного елементу: 
     Аg  |  AgNO3  || Сd(NO3)2 | Cd, якщо концентрація AgNO3 рівна 0,1 моль/л, а 

концентрація  Сd(NO3)2 – 0,5 моль/л. Ступінь дисоціації Сd(NO3)2  в розчині 
рівна 48%,  а  AgNO3 – 81%. Температура розчину 250С. 

8. При  250С електрорушійна сила гальванічного елементу:        
     Zn | ZnSO4 || ZnSO4 | Zn, рівна 0,018 В. Визначити ступінь електролітичної 

дисоціації кожної з солей, якщо концентрація  одного розчину ZnSO4  рівна  0,5 
моль/л, а концентрація другого розчину ZnSO4 – 0,2 моль/л. 

9. Обчислити електрорушійну силу гальванічного елементу (при  180С): 
Аg | AgNO3  || AgNO3  | Аg , якщо концентрація одного розчину AgNO3  рівна  

0,5 моль/л, а концентрація другого розчину  AgNO3  – 0,05 моль/л. 
Еквівалентна електропровідність  0,05 М розчину рівна 99,5. 

 

1.6.2. Експериментальна частина 
Лабораторна робота №5. ГАЛЬВАНІЧНІ ЕЛЕМЕНТИ 
 

 Дослід №1. Складання різних гальванічних елементів 
 

 Ni/NiSO4//CuSO4/Сu   Zn/Zn SO4//CuSO4/Сu 

 Cd/CdSO4//CuSO4/Сu            Zn/ZnSO4//NiSO4/Ni 

Студенти, що працюють за одним столом, збирають один гальванічний 

елемент. Для цього в склянки наливають відповідні розчини і закривають їх 
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кришкою, в яку вставляють електроди і електролітичний місток. Кожен 

електрод занурений у розчин своєї солі. Електроди підключають до вольтметра і 

відзначають його показання. Записати рівняння анодного і катодного процесів і 

розрахувати значення ЕРС, використовуючи таблицю стандартних електродних 

потенціалів. Порівняти теоретичне значення ЕРС з експериментальним. 

Записати рівняння електродних процесів для інших гальванічних елементів, 

розрахувати ЕРС. 

Таблиця 4.6 

Гальванічний 

елемент 

Значення ЕРС Похибка,

 % теоретичне експериментальне 

    

    

    

 

Дослід № 2. Визначити напрямок окисно-відновної реакції: 

Сr(NО3)3 + К2SО4 + I2 + H2O = К2Сr2О7 + КI + Н2SО4 + КNО3 

а) Внести в пробірку по 2 краплі Хром (III) нітрату і Калій сульфату і 

додати до них 1 – 2 краплі йодної води. Чи відбувається окиснення Хрому (III) 

йодом, що повинно супроводжуватися знебарвленням йоду? 

б) В іншу пробірку внести по декілька крапель розчину Калій дихромату і 

сульфатної кислоти, потім додати 3 – 4 краплі Калій йодиду. Чому розчин 

забарвився в коричневий колір? У прямому чи зворотному напрямку протікає 

дана окисно-відновна реакція? 
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РОЗДІЛ ІІ 
 

НЕОРГАНІЧНА ХІМІЯ 
 

Тема2. 1. 
БІОЕЛЕМЕНТИ. ХІМІЯ S-ЕЛЕМЕНТІВ 
 
2.1.1. Теоретична частина 
 
Розповсюдження біоелементів у природі. З більшості хімічних елементів 

Періодичної системи Д.І.Менделєєва до складу живих організмів входять 
вісімнадцять. Шість елементів − Карбон, Оксиген, Гідроген, Нітроген, Фосфор 
і Сульфур − є основою всіх біологічних систем, оскільки входять до складу 
білків і нуклеїнових кислот і складають основу життя на Землі. Їх загальна 
назва − органогени. 

Дванадцять інших елементів також необхідні для нормальної жит-
тєдіяльності організмів. До них відносяться два неметали − СІ та І і десять 
металів − Na, K, Mg, Ca, Zn, Mn, Fe, Co, Cu, Mo. Ці десять металів одержали 
назву «метали життя», або «біометали». 

Принципи відбору цих вісімнадцяти елементів для побудови живих 
організмів остаточно не встановлені. Слід вважати, що в процесі еволюції 
рослинного і тваринного світу якісний склад необхідних для життєдіяльності 
хімічних елементів не зазнав суттєвих змін. Це обумовлено тим, що обрис 
загальної біохімічної організації живої клітини сформувався на ранньому етапі 
розвитку життя. Набагато сильнішими були кількісні зміни, особливо для 
біометалів, оскільки вони беруть участь у каталітичних реакціях ферментних 
систем, які в процесі еволюції постійно вдосконалюються. 

Академіком В.І.Вернадським у його дослідженнях уперше було науково 
обґрунтовано роль живої речовини в міграції хімічних елементів земної кори, а 
також значення хімічних елементів у життєдіяльності та еволюції живих 
організмів. У природі постійно існує кругообіг хімічних елементів під впливом 
живої речовини. Живі організми безперервно викликають переміщення хімічних 
елементів − це їх біогеохімічна функція. Будь-яке переміщення хімічних 
елементів у навколишньому середовищі називається міграцією хімічних 
елементів. Якщо ж міграція відбувається за участю живої речовини − її 
називають біогенною. 

Частина планети, в якій виявляється життя у всій своїй різноманітності, 
називається біосферою. Хімічні елементи знаходяться в біосфері у постійному 
русі. Це залежить від геохімічних і біохімічних процесів, що відбуваються в 
біосфері, а також від виробничої діяльності людини. У зв’язку з цим хімічні 
елементи зустрічаються в ґрунтах, водах, повітрі, організмах рослин, тварин і 
людини. 

Хімічні елементи вибірково концентруються живими організмами залежно 
від розчинності сполук елементів у середовищі існування живого організму. 
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Геохімічна його функція визначається тим, який хімічний елемент він здатний 
накопичувати. 

Силіцій, алюміній, титан – досить розповсюджені елементи земної кори, 
однак внаслідок малої розчинності природних сполук вони містяться в 
організмах у дуже малих кількостях. Інші елементи, такі як Іод, Сульфур, 
Фосфор, Молібден, хоча і знаходяться в земній корі у невеликих кількостях, але 
концентруються організмами в значній мірі. 

В основному всі організми концентрують елементи, що  переважають у 
середовищі існування. Наприклад, у районах родовищ нікелевих руд рослини у 
великих кількостях накопичують Нікол, набуваючи потворної форми. 

Існують види організмів, які вибірково концентрують окремі елементи у 
великих кількостях незалежно від їх вмісту в середовищі існування. Так, деякі 
водорості та злаки накопичують Силіцій, устриці – Купрум, ламінарії – Іод. 
Зони, в яких організмами концентрується переважно один або декілька 
елементів, називаються біогеохімічними провінціями. Розрізняють 
біогеохімічні провінції із зниженим і підвищеним вмістом у них певних 
хімічних елементів. Наприклад, відомі провінції із зниженим вмістом йоду 
(західні райони України), Co, Cu, Mo (Прибалтика), з підвищеним вмістом Мо 
(Закавказзя), Ni та Cu (Казахстан). 

Вчення про біогеохімічні провінції створив академік О.П.Виноградов, 
поклавши в його основу уявлення про міграцію хімічних елементів у системі 
ґрунт – рослина – живий організм. При значних аномаліях того чи іншого 
елемента в межах даної провінції виникають ендемічні хвороби рослин та 
тварин. 

Вчення про біогеохімічні провінції відкрило можливості для ціле-
спрямованого використання хімічних елементів у рослинництві, ветеринарії, 
медицині й т.д. У ньому найбільш повно відображено єдність середовища і 
живих організмів. Вивчення біогеохімічних провінцій дозволяє встановити 
зв’язок між хімічним середовищем і живими організмами, їх мінливістю. 

Головний підсумок наукової творчості В.І.Вернадського − усвідомлення і 
доказ сьогоднішньої долі людства у розвитку планети. Людина стала 
геологічною силою, діяльність її перетворює обличчя Землі, але не завжди у 
кращий бік. Звідси велике значення набувають ідеї В.І.Вернадського про 
ноосферу (сферу розуму). Ноосфера − це стадія розвитку біосфери, на якій стан 
і вигляд планети облагороджено розумовою діяльністю людини і пристосовано 
для задоволення не тільки її матеріальних, але й духовних потреб. 

На основі природного відбору протягом мільярдів років визначилися 
необхідні для побудови живих систем шість елементів-органогенів (Карбон, 
Оксиген, Гідроген, Нітроген, Фосфор, Сульфур), загальна масова частка яких в 
організмі складає 97,5%. Склад секстету не може бути пояснено виключно 
розповсюдженістю елементів у земній корі, оскільки до нього не ввійшли 
найбільш розповсюджені Силіцій, Алюміній, Ферум та інші. Визначну роль у 
цьому відборі відіграють фізико-хімічні та біохімічні властивості елементів. 

Особлива роль у побудові всього живого належить Карбону. На відміну від 
інших елементів, число валентних електронів Карбону дорівнює числу 
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валентних орбіталей. Це одна з основних причин утворення достатньо стійких 
та енергомістких зв’язків і виключної здатності Карбону до утворення 
гомоланцюгів. 

Поряд із високою стійкістю, зв’язок С-С лабільний, легко підлягає гомолізу 
(розрив зв’язку) або циклічному перерозподілу. Відсутність неподільних пар 
або валентних орбіталей в атомі Карбону виключає утворення донорно-
акцепторних зв’язків і робить цей атом індиферентним до утворення 
міжмолекулярних зв’язків за рахунок взаємодії карбонового атома з молекулами 
та радикалами біосистем. 

Атоми Гідрогену у структурі живих організмів здатні переміщуватися від 
однієї молекули до іншої у вигляді іонів Н+. Іон Гідрогену може віддавати свій 
електрон у ланцюг так званих переносників (наприклад білкових сполук ферум-
цитохромів). У процесі переміщення по цьому ланцюгу електрон втрачає 
енергію і сприяє утворенню багатих на енергію зв’язків (наприклад в АТФ). 
Такий спосіб використання енергії розповсюджений у природі та являє собою 
найважливіший механізм життєдіяльності, а також у значній мірі визначає 
біологічну цінність гідрогену. 

Оксиген у живих організмах під впливом ферментів здатний приєднувати 
електрони, перетворюючись у від’ємно заряджені іони. Ці іони з іонами 
Гідрогену утворюють воду або гідроген пероксид. 

Таким чином, Гідроген та Оксиген є носіями окисно-відновних 
властивостей живих систем. Входячи до складу органічних молекул, вони 
забезпечують рухому єдність протилежних властивостей, яка характерна лише 
для сполук Карбону. Нітроген, Фосфор і Сульфур входять до складу 
нуклеїнових кислот, за допомогою яких відбувається передавання спадкових 
ознак, відтворення клітин та організмів. 
 Класифікація біоелементів. Біоелементи у Періодичній системі 
Д.І.Менделєєва. Існує декілька різних класифікацій хімічних елементів, що 
містяться в живих організмах. В.І.Вернадський поділяв хімічні елементи за 
декадною системою та аналогією із вмістом елементів у земній корі. 

За вмістом хімічних елементів у живих організмах О.П.Виноградов поділив 
усі елементи на три групи: 

−  макроелементи – масова частка їх у живій речовині складає від 10 до 
1%; 

−   мікроелементи – масова частка від 10-2 до   10-5%; 
−   ультрамікроелементи – масова частка нижче  10-5%. 
В.В. Ковальський поділяв хімічні елементи також на три групи, але за 

іншими ознаками: 
 −  І група – елементи, що приймають участь в обміні речовин і вва-

жаються незамінними: О, С, Н, N, Ca, P, K, S, СІ, Na, Mg, Zn, Fe, Cu, I, Mn, V, 
Mo, Co, Se; 

−   II група – елементи, біологічну роль яких вивчено погано або взагалі 
не вивчено: Sr, Cd, Br, F, В, Cr, Be, Ni, Li, Cs, Sn, Al, Ba, Rb, Ті, Ag, Ga, Ge, As, 
Hg, Pb, Bi, Sb; 
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−   Ill група – елементи, біологічну роль яких зовсім не з'ясовано: Sc, ТІ, 
Nb, Те, W, Au, La,  лантаноїди і т.д. 

А.І.Венчиков здійснює класифікацію всіх елементів незалежно від 
кількісного вмісту їх у живих організмах за фізіологічними та біохімічними 
ознаками. За цією класифікацією всі елементи, фізіологічну роль яких точно 
встановлено, одержали назву біотичних елементів. 

Основні ознаки біотичності хімічних елементів: 
−   постійний вміст елемента у живому організмі; 
− існування дефіциту елемента для нормальної функції організму; 
− знаходження елемента у структурі біологічно активних речовин або 

участь у виконанні їхніх функцій; 
−  фізіологічна та біохімічна активність елементів у реальних кількостях у 

природних умовах життєдіяльності організмів. 
Існує ряд інших класифікацій хімічних елементів, які базуються на будові 

атомів елементів, їхніх біохімічних функціях і т.д. Однак жодна з існуючих 
класифікацій не є вичерпною і всі вони значною мірою, мають умовний 
характер. 

Фізико-хімічні властивості біоелементів (як і інших хімічних елементів) 
визначаються їх положенням у Періодичній системі. Ще В.І.Вернадський 
відзначав, що зменшення вмісту хімічних елементів в організмі закономірно 
пов’язане із збільшенням відносної атомної маси елементів у напрямку зверху 
вниз у Періодичній системі. 

На сьогоднішній день встановлено, що зменшення кількісного вмісту 
хімічних елементів в організмі пов’язано із збільшенням заряду ядра атомів 
елементів у групах у тому ж напрямку. 

О.П.Виноградов пов’язував біологічну роль і фізіологічні властивості 
хімічних елементів з їх фізико-хімічними особливостями і будовою атомів, 
тобто місцезнаходженням їх у Періодичній системі. 

На біологічну роль елементів впливають величина заряду ядра атома, 
радіуси атомів та іонів, енергія іонізації та гідратації, наявність сильного 
електромагнітного поля тощо. Так само, як у свій час Д.І.Менделєєв використав 
Періодичний закон для передбачення ще невідомих хімічних елементів, так і 
зараз, на основі місцезнаходження хімічних елементів у Періодичній системі та 
комплексу їх фізико-хімічних властивостей, можна прогнозувати біологічні 
особливості різних елементів. 

Загальна характеристика s-елементів. В атомах s-елементів 
заповнюється електронами s-підрівень зовнішнього рівня. При цьому на s-
підрівні можуть знаходитися один чи два електрони (при наявності на 
передостанньому рівні двох чи вісьми електронів). В періодичній системі 
всього 14 s-елементів (включаючи Гідроген та Гелій). 

 Атоми елементів ІА-підгрупи мають на зовнішньому електронному рівні 
по одному s-електрону(ns1), а атоми елементів ІІА-підгрупи ‒ по два s-
електрони(ns2). s-Елементи обох підгруп володіють подібними властивостями. 
У вільному стані вони ‒ типові метали з високою хімічною активністю, сильні 
відновники. В даних елементів валентними є виключно s-електрони. Атоми 
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даних елементів не бувають акцепторами електронів, а навпаки, лише донорами 
і проявляють тільки позитивні ступені окиснення (відповідно +1 і +2). 
  Водень відкрив у першій половині ХVI ст. німецький лікар і 
природодослідник Парацельс. У1776р. Кавендіш (Англія) установив його 
властивості і зазначив відміни від інших газів. Лавуазьє перший добув водень з 
води і довів, що вода є хімічна сполука Гідрогену з Оксигеном (1783р.). 
    Водень у вільному стані зустрічається на Землі лише в незначній кількості. 
Іноді він виділяється разом з іншими газами під час вулканічних вивержень, а 
також з бурових свердловин при добуванні нафти. Але у вигляді сполук водень 
дуже поширений.  Водень -  газ без кольору, смаку і запаху. Це найлегший газ (у 
14,4рази легший за повітря). Малорозчинний у воді ( у 1л води при 20°С 
розчиняється 18мл водню). При температурі -252,8°С і атмосферному тиску 
переходить у рідину. Крім водню з масовим числом 1 існують ізотопи з 
масовими числами 2 і 3 – дейтерій (D) і тритій (Т). 

    З багатьма неметаллами Гідроген утворює газоподібні сполуки типу RH4, 
RH3, RH2, RH. При високій температурі Гідроген сполучається з лужними і 
лужноземельними металами, утворюючи білі кристалічні речовини – гідриди 
металів (LiH, NaH, KH, CaH2 та ін.). Водень горить у кисні з виділенням 
великої кількості теплоти. Температура воднево-кисневого полум’я досягає 
3000°С. Суміш двох об’ємів водню й одного об’єму кисню називається 
гримучим газом. При підпалюванні така суміш дає сильний вибух з утворенням 
води: 

 2Н2 + О2 = 2Н2О 
Застосовують у харчовій промисловості для гідрогенізації жирів,  для 

добування металів з їхніх оксидів, в атомній енергетиці. Гідрогенперокид (Н2О2)  
застосовують в медицині (3% розчин – дезінфікуючий засіб), у харчовій 
промисловості для консервування харчових продуктів, у сільському 
господарстві для протруювання насіння, а також для виробництва ряду 
органічних сполук, полімерів, пористих матеріалів.   

Лужні метали. Загальна характеристика підгрупи. 
        До лужних металів належать елементи головної підгрупи першої групи 
Періодичної системи Д. І. Менделєєва: Літій (Li), Натрій (Na), Калій (Ka), 
Рубідій (Rb), Цезій (Cs) та Францій (Fr). 

Всі елементи мають на зовнішньому електронному рівні лише 1 ns-
електрон, що і обумовлює їх хімічні властивості. В межах підгрупи зверху-вниз 
зростають радіуси зазначених елементів, а значить зменшується енергія 
іонізації їх атомів і збільшується хімічна активність. Прості речовини цих 
елементів – активні метали, сильні відновники, активність яких зростає від 
Літію до Цезію (Францій – радіоактивний елемент і в природі практично не 
зустрічається.). 

В природі елементи головної підгрупи зустрічаються виключно у 
зв'язаному стані, переважно у вигляді галогенідних, сульфатних та 
алюмосилікатних сполук. Літій – типово розсіяний елемент, Натрій та Калій – 
входять в 10 найбільш поширених елементів в земній корі, а Рубідій та Цезій – 
рідкісні і розсіяні елементи. Рубідій не утворює самостійних мінералів і 
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міститься як невелика домішка до мінералів Калію. Натрій і Калій 
зустрічаються у природі у вигляді мінералів: NаСІ (галіту), КСlN(сильвіну), 
КСІ·NаСІ (сильвініту), КСl·МgСІ2·6Н2О (карналіту), Na2SО4·10Н2О (мірабіліту), 
К2SО4·МgSО4·6Н2О (шеніту), КВr·МgСl2·6Н2О (бромкарналіту), 
КСl·МgSО4·ЗН2О (каїніту) та ряду інших. Атомні кларки цих елементів 
відповідно дорівнюють 2,6% і 2,5%. 

За звичайних умов лужні метали знаходяться в кристалічному стані. Це 
м'які, блискучі метали, які легко ріжуться ножем. Літій на повітрі з поверхні 
швидко вкривається чорною плівкою Літій нітриду (взаємодіє з динітрогеном), 
натрій і калій на повітрі вкриваються плівкою відповідного пероксиду, а рубідій 
та цезій на повітрі спалахують. 

Лужні метали досить легкі, і мають низькі температурами плавлення. 
Літій забарвлює полум'я в карміново-червоний колір, натрій – в жовтий, а 

калій – в фіолетовий. Натрій – моноізотопний елемент, а Калій має два ізотопи 
І9

39К і 19
40К. 

Добувають металічні натрій і калій шляхом електролізу розплавлених 
хлоридів або гідроксидів з деякими добавками, що понижують температуру 
плавлення систем. Під час електролізу Натрій хлориду на катоді виділяється 
розплалений натрій: 

Nа+ + е = Nа0, 
а на аноді - газоподібний хлор: 

2Сl- - 2е = Сl2. 
При електролізі розплаву NaОН на катоді: 

Nа+ + е = Nа0, 
а на аноді: 

4ОН- - 4е = 2Н2О + О2. 
Всі лужні метали горять на повітрі, але тільки літій утворює дилітій оксид 

(Lі2О) по реакції: 
4Lі + О2 = 2Li2О; 

2Na + N2 = 2Na3N; 
4К + 2О2 = 2КО2. 

Натрій і калій окиснюються на повітрі з утворенням пероксидів та 
оксигенідів (М2О2 та МO2). Інші лужні метали можуть утворювати ще більш 
складні сполуки з Оксигеном. Всі лужні метали енергійно взаємодіють з водою 
(калій, рубідій - з вибухом), утворюючи відповідні гідроксиди: 
2Na + 2Н2О = 2NaОН + Н2. 

Калій і натрій енергійно взаємодіють з вуглецем, сіркою, а при 
підвищеній температурі з динітрогеном і дигідрогеном, утворюючи відповідні 
солі: 

2Na + S = Na2S; 
2Na + 2C = Na2C2; 
6Na + N2 = 2Na3N; 
2Na + H2 = 2NaH. 
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Натрій і калій витіснюють Гідроген з рідкого аміаку та спиртів з 
утворенням відповідних амідів та алкоголятів: 

2Nа + 2NН3 = 2NаNH2 + Н2; 
2Na + 2С2Н5ОН = 2С2Н5Оnа + Н2. 

Натрій і калій легко взаємодіють з солями інших металів, а також  з 
галогенпохідними органічних сполук: 

АІСl3 + ЗNа = 3NaСl + АІ; 
2СН3J + 2Nа = 2NaJ + С2Н6. 

На реакціях витіснення грунтується застосування лужних металів в 
технології виробництва цінних рідкісних і розсіяних елементів таких як 
Цирконій, Гафній, Скандій, Ніобій, Тантал та ін. В сільському господарстві 
широко використовуються сполуки Калію як штучні добрива, це солі К2СО3 
(поташ), КСl (Калій хлорид), К2SО4 (Калій сульфат), КNOз (Калійна селітра). 
Великі поклади сильвініту на Україні в місті Калуші більш ніж на 90% 
переробляються на добрива для сільського господарства. 

Із сполук Натрію в найбільшому масштабі виробляється і 
використовується в ряді галузей хімічної промисловості, Натрій карбонат 
(Nа2СО3), або сода, – для виробництва скла, паперу, в текстильній 
промисловості; Натрій гідроксид (NаОН) – у виробництві мила, штучного 
шовку, металів; NаНСОз – у харчовій промисловості; Nа2SО4 та NaСl – вихідні 
солі для виробництва соди, хлору, Натрій гідроксиду. 

Металічні натрій та калій в поєднанні з іншими металами широко 
використовуються як теплоносії в ядерних реакторах, клапанах авіаційних 
двигунів, як каталізатори для добування деяких типів каучуків. 
Роль Натрію i Калію як біологічно активних елементів та їх сполук: 

- Na+ - активатор ферментів; 
- різниця концентрації К+ і Na+ в клітині і поза нею (в клітині багато К+, 

мало Na+; поза клітиною  багато Na+ і мало К+) сприяє перенесенню йонів через 
клітинну мембрану); 

- накопичуючись в грунтах, водорозчинні солі Натрію (NaCl, NaHCO3, 
Na2SO4) можуть викликати їх засолення. Якщо доля Na+ 10% і більше від 
загального числа обмінних катіонів грунту, такі грунти стають засоленими, 
погіршується їх структура, вони втрачають гумус, в результаті чого страждають 
рослини. Такі грунти потребують хімічної меліорації; 

- каустична сода використовується в хімічній промисловості як 
осушувач. 

Підвищена концентрація солей Натрію  в грунтах створює в них 
високий осмотичний тиск і так звану фізіологічну сухість, що викликає 
зав´ядання рослин, їх вигорання (порушується правильне надходження води в 
кореневу систему).    

Калій, разом з Натрієм і Фосфором, є одним з головних елементів 
харчування рослин. Він приймає участь в обміні речовин у рослин, зокрема у 
фотосинтезі (при надлишку або недостачі Калію процес фотосинтезу у рослин 
пригнічується, інтенсивність дихання підвищується). 
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При нестачі Калію: 
- зменшується вміст крохмалю і цукрів в зерні, коренеплодах; 
- листки знебарвлюються і відмирають; 
- зерна не проростають; 
- рослини легко уражуються грибковими, бактеріальними хворобами. 
Потреба сільськогосподарських культур в калійному харчуванні дуже велика 
(особливо в буряка, картоплі). 
       Магній та лужноземельні метали. Головну підгрупи ІІ-Ї групи 
періодичної системи складають елементи Берилій (Ве), Магній (Мg), Кальцій 
(Са), Стронцій (Sr), Барій (Ва) та Радій (Rа). З них до лужно-земельних 
відносяться Кальцій, Стронцій, Барій та Радій. Всі ці елементи мають на 
останньому енергетичному рівні по два s-електронаи чим і визначається значна 
їх xімічна активність. Берилій та Магній характеризуються значно меншими 
атомними радіусами, ніж лужноземельні елементи, тоді як радіуси останніх 
близькі між собою і тому вони складають окрему групу. 

Найбільше значення для народного господарства і використання мають 
Кальцій і Магній та їх сполуки і сплави з іншими металами. 

Поширеність у природі.  Магній та Кальцій досить поширені елементи, 
їх масові кларки складають 2,1% та 3,6% відповідно. У природі зустрічаються у 
вигляді таких сполук: карбонатів СаСО3 (мінерали – мармур, крейда, вапняки, 
кальцит, ісландський шпат, та ін.), СаСО3·МgСОз (доломіт); сульфати – 
СаSО4·2Н2О (гіпс), СаSO4·0,5Н2О (ангідрит); Са3(РО4)2 (фосфорит); 
Са5(РО4)3·(ОН,F) (апатит). В природних водах тимчасову твердість води 
визначає присутність водорозчинних гідрокарбонатів – Са(НСО3)2 та 
Мg(СНСО3)2. 

Фізичні властивості і добування.  Магній та Kальцій – легкі (густина 
Мg – 1,74 г/см3, Са – 1,54 г/см3) сріблясто-білі, м'які, пластичні метали, 
кристалізуються в гексагональній та кубічній гранецентрованій решітках 
відповідно, мають досить високі температури плавлення (Мg – 650°С, Са – 
852°С). 

В промисловості Mагній та Kальцій добувають електролізом 
розплавлених хлоридів металів в присутності інших солей, що зменшують 
температуру плавлення сольової системи: 

М2+ + 2е = М (катод); 
2Сl- - 2е = Сl2. 

Хімічні властивості. Магній та Kальцій – активні метали. Кальцій на 
повітрі повільно взаємодіє з вологою повітря і утворює на поверхні плівку з 
Са(ОН)2. Магній з поверхрні покритий оксидною плівкою і далі не 
окиснюється, але при підпалюванні обидва метали яскраво горять. 

Кальцій – енергійно, Mагній – в дещо меншій мірі при нагрівання 
взаємодіють з водою з утворенням відповідних гідроксидів: 

 
Са + 2Н2О = Са(ОН)2 + Н2. 
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Кальцій і Mагній при підвищених температурах взаємодіють з воднем, 
киснем, азотом, фосфором, галогенами, сіркою та вуглецем, утворюючи 
відповідні солі: 

2Са + О2 = 2СаО; 
3Ca + N2 = CaN2; 
3Ca + 2Р = Са3Р2; 
Са + Сl2 = СаСl2; 

Са + S = CaS; 
Са + 2С = СаС2. 

 
Фосфіди, оксиди, карбіди, нітриди Kальцію та Mагнію реагують з водою і 

кислотами. Реакція взаємодії Кальцій карбіду з водою лежить в основі 
добування ацетилену для газозварювання і промислового використання: 

СаС2 + 2Н2О = Са(ОН)2 + С2Н2; 
Са3N2 + 6Н2О = ЗСа(ОН)2 + 2NH3; 

Са3Р2 + 6НСl = ЗСаСl2 + 2РН3. 
Кальцій та Mагній – сильні відновники і в сполуках завжди виявляють 

ступінь окисиення +2: 
 

4Мg + 10НNО3(p) = 4Мg(NO3)2 + NН4NО3 + ЗН2О. 
 
При нагрівання вапняку СаСОз до 950°С останній розкладається з 

утворенням негашеного вапна (CаО). Кальцій оксид (негашене вапно), біла 
вогнетривка речовина, енергійно реагує з водою з утворенням: 

 
СаО + Н2О = Са(ОН)2 

 
гашеного вапна, яке широко застосовується в будівництві як вяжучий матеріал. 
Кальцій гідроксид: – луг, на повітрі вбирає СО2: 

 
Са(ОН)2 + СО2 = СаСО3↓+ Н2О. 

 
Гашене вапно застосовується також для усунення тимчасової твердості 

води: 
 

Са(НСО3)2 + Са(ОН)2 = 2СаСО3↓ + 2Н2О; 
Мg(НСО3)2 + Са(ОН)2 = СаСОз↓ + МgСО3 + 2Н2О. 

 
Тимчасову твердість води можна усунути шляхом кип'ятіння: 
 

Са(НСО3)2 = СаСО3↓ + ÑÍ2 + Н2О; 
Мg(НСО3)2 = MgСО3↓ + ÑÍ2 + Н2О. 

 
Карбонати Кальцію та Магнію широко використовують в доменному 

виробництві чавуну, виплавці сталі, як флюси для добування рідкісних металів. 
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Вапняки використовують для виробництва цементу, соди; гіпс 
(СаSО4·2Н2О) широко використовують як будівельний та оздоблювальний 
матеріал, для виробництва сульфатної кислоти. При прожарюванні гіпсу при 
температурах 150-170°С утворюється напівводний гіпс (СаSО4·0,5Н2О) — 
алебастр, який теж має широке застосування в будівництві для оздоблювальних 
робіт та в медицині. 

 Значення сполук Кальцію та Магнію. Кальцій – основа родючості 
грунтів. Грунти з високим вмістом Кальцію мають добру структуру, високо 
родючі. Бідні на Kальцій грунти – дерново-підзолисті, болотні – мають 
підвищену кислотність, мало структурні. Для нейтралізації і підвищення 
родючості такі грунти вапнують (вносять вапняк, доломітову муку). 

Щоб видалити надлишок Натрію, в засолені грунти вносять гіпс. Натрій 
переходить в Натрій сульфат і частково вимивається з грунту: 

 
          Nа+ 
Грунт     + СаSO4 = (грунт)Са2+ + Nа2SO4. 
          Nа+ 
Деякі сільськогосподарські рослини (гречка, конюшина, капуста, 

тютюн) чутливі до нестачі Са і S, тому дуже гарно реагують на внесення в грунт 
гіпсу як добрива. 

При недостачі Кальцію у рослин затримується ріст, розвиток кореневої 
системи, листки покриваються коричневими плямами і відмирають; тварини 
хворіють на рахіт, погіршується серцева діяльність. Кров, позбавлена Са, на 
повітрі не згортається. 

Роль сполук Магнію 
Відомо більше 200 мінералів, в склад яких входить Магній. Найвідоміші 

з них: 
MgСО3 – магнезит; 
MgСа(СО3)2 – доломіт; 
MgSО4 · Н2О – кізерит; 
2MgSiО3 · MgO · 2Н2О – серпентин; 
KCl · MgCl2 · 6Н2О – карналіт; 
MgSО4 · 7Н2О – гірка сіль. 
Подібно до Алюмінію, Магній входить до решітки глинистих мінералів. 
Магній входить до складу хлорофілу, приймає участь у перетворенні 

фосфорних сполук, в утворенні жирів, в синтезі і розпаді вуглеводів.  При 
недостачі Магнію в грунтах  у рослин розвивається хлороз, мраморність 
листків. 

Магній карбонат вносять в грунт для хімічної меліорації 
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Питання для самоконтролю: 
 

1. На основі будови атомів Натрію та Магнію поясніть, чому вони належать 
до сімейства s-елементів. 

2. Водневий зв’язок. Його значення в житті живих організмів. 
3. Для підживлення деяких овочевих культур використовують 0,4 н розчин 

Калій сульфату. Як приготувати 20 л даного розчину? 
4.  Натрій реагує зі складовими частинами повітря і здійснює ряд 

перетворень: Na  NaOH  Na2CO3.  Напишіть відповідні рівняння реакцій. 
5. Як змінюється хімічна активність у ряду лужних металів від Літію до 

Францію? Відповідь обґрунтуйте.
6. Зобразіть електронні формули атома та іона Кальцію. 
7. Напишіть реакції взаємодії Кальцію із киснем, водою, галогенами. 
8. Здійсніть перетворення: 

Сa(OH)2  CaCO3  Ca(HCO3)2 
9. Який з металів  Магній чи Барій більш активний? Поясніть чому. 
10.Як можна позбутися карбонатної твердості води? Наведіть відповідні 

рівняння реакцій. 
 

2.1.2. Експериментальна частина 
Лабораторна робота №6. Хімія S-елементів 

 
Дослід 1. Горіння водню. 
Помістити у пробірку декілька кусочків цинку ідолити 1-2 мл 2н. розчину 

сульфатної кислоти. Закрити пробірку корком з газовідвідною  трубкою. Якщо 
водень, що виділяється буде у суміші з повітрям, то при підпалюванні  він 
вибухає. 
Тому необхідно спочатку перевірити його чистоту. Для цього водень зібрати у 
перевернуту вверх дном пробірку і в такому положенні підпалити. Якщо не 
спостерігається різкого звуку – водень чистий. Після цього підпалити газ на 
виході з газовідвідної трубки. 

Дослід 2. Порівняльна активність Калію і Натрію. 
У дві великі фафорові чашки до половини налити воду і помістити по 

кусочку натрію і калію, попередньо висушених фільтрувальним папером. (Не 
нахилятися над чашкою!). Після закінчення реакцій розчини дослідити 
лакмусом або фенолфталеїном. Чому змінилося забарвлення розчину? 
      Дослід 3. Взвємодія Натрій пероксиду з водою.. 
    У суху пробірку внести 1 мікрошпатель Натрій пероксиду і додати 4-5 
крапель води. Розчин підігріти і внести в пробірку тліючу скіпку. Який газ при 
цьому виділяється? Після закінчення реакції до розчину в пробірці додати 1-2 
краплі фенолфталеїну. Що спостерігається? 
      Дослід 4. Взаємодія магнію з  йодом (під витяжною шафою). 
Старанно перемішати 20мг порошку магнію і 200мг порошку йоду. Помістити 
суміш на азбестову пластинку і добавити  1 краплю води (каталізатор). Що 
спостерігається? 
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2.1.3. Питання проміжного контролю знань до теми 2.1. 
 

Варіант 1 
1. Які хімічні елементи називаються біоелементами, і на які групи вони 
поділяються за біологічним значенням? 
2. У кістках тварин міститься 2,12 % Фосфору, 7,56 % Кальцію і 1,51 % Магнію. 
Знайти масову частку цих елементів у золі кісток, яка становить 27 % їх маси. 
Відповідь: Р – 7,85 %; Са – 28 %; Mg – 5,6 %. 
3. Які біометали входить до складу хлорофілу і гемоглобіну? 
 

Варіант 2 
1. Навести рівняння реакцій, які характеризують хімічні властивості водню. 
2. Для чого у процесі дистиляції води добавляють перманганат калію? Чи 
можна замінити його на Н2О2? 
3. Яка густина гримучого газу (2 об’єми Н2 і 1 об’єм О2) за воднем, за киснем і 
за повітрям? 
Відповідь: а) 6,0; б) 0,375; в) 0,414. 
 

Варіант 3 
1. Напишіть хімічні формули основних природних сполук лужних металів. Як 
одержуються із них чисті метали? 
2. Закінчіть рівняння хімічних реакцій: Na + O2 → … K + C2H2 → … 
3. Написати в молекулярному та йонному вигляді рівняння реакцій гідролізу 
таких солей: літій ціаніду, калій сульфіду. 
 

Варіант 5 
1. Як зберігають лужні метали і як знищують їх залишки? 
2. Написати в молекулярному та йонному вигляді рівняння реакцій гідролізу 
таких солей: калій сульфіту і карбонату. 
3. Яка кількість речовини натрій хлориду міститься у фізіологічному розчині 
об’ємом 100 см3, якщо масова частка NaCl ньому становить 0,9 % (ρ =1 г/см3)? 
Відповідь: 15,4 ммоль. 
 

Варіант 6 
1. Скільки грамів кристалічної соди Na2CO3·10Н2О потрібно взяти для 

приготування 250 см3 0,1н. розчину натрій карбонату? 
Відповідь: 3,575 г. 
2. Яка біологічна роль лужних металів? Які сполуки лужних металів 

використовують у ветеринарії? 
3. Закінчіть рівняння хімічних реакцій: KOH + O3 → … K2O4 + CO2 → … 
 

Варіант 7 
1. Закінчіть рівняння хімічних реакцій: Li + N2 → … Na2O2 + CO2 → … . 
2. Напишіть хімічні формули основних природних сполук лужних металів. Як 
одержуються із них чисті метали? 
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3. Назвіть основні відмінності в хімічних властивостях Літію і інших лужних 
металів. З сполуками якого двовалентного металу подібні сполуки Літію? 
 

Варіант 8 
1. Обчислити рН розчину натрій карбонату в 0,1М розчині. 
Відповідь: рН = 11,7. 
2. Охарактеризуйте зміну кислотно-основних властивостей оксидів: 
ВеО→MgО→СаО→SrO→ВаО. 
3. За допомогою відповідних рівнянь реакцій здійсніть перетворення: 
Na→ Na2O2 → O2→ MgО→ MgCl2→ MgОНCl. 
 

Варіант 9 
1. За допомогою відповідних рівнянь реакцій здійсніть перетворення: 
Na2CO3→ NaНCO3→ Na2CO3→ ВaCO3→ CO2→ СaCO3→ Сa(НCO3)2. 
2. Закінчити рівняння реакцій: Be(OH)2 + NaOH → … BeS + Na2S → … 
3. Назвіть основні відмінності в хімічних властивостях Берилію, Магнію і 
лужноземельних металів. 
 

Варіант 10 
1. Які солі зумовлюють твердість води? Якими способами її можна усунути? 
Напишіть відповідні реакції. 
2. Змішано рівні об’єми 0,02 М розчинів кальцій хлориду та натрій карбонату. 
Чи утвориться осад кальцій карбонату? 
Відповідь: так. 
3. Які сполуки лужних та лужноземельних металів використовують у 
ветеринарії? 
 

Варіант 11 
1. Яка тимчасова твердість води, якщо на її усунення до 100 дм3 води необхідно 
добавити 6,02 г натрій гідроксиду? 
Відповідь: 1,5 ммоль-екв/дм3. 
2. За допомогою відповідних рівнянь реакцій здійсніть перетворення: 
Na2CO3→ NaНCO3→ Na2CO3→ ВaCO3→ CO2→ СaCO3→ Сa(НCO3)2. 
3. Напишіть хімічні формули основних природних сполук металів IIA групи. 
 

 
Варіант 12 

1. Назвіть основні відмінності в хімічних властивостях Берилію, Магнію і 
лужноземельних металів. 
2. Закінчити рівняння реакцій: [Be(H2O)4]Cl2 + H2O → … BeS + SiS2 → … . 
3. Скільки грамів кристалічної соди Na2CO3·10Н2О потрібно взяти для 
приготування 250 см3 0,1н. розчину натрій карбонату? 
Відповідь: 3,575 г. 
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Варіант 13 
1. Напишіть хімічні формули основних природних сполук лужних металів. Як 
одержуються із них чисті метали? 
2. Яка кількість речовини натрій хлориду міститься у фізіологічному розчині 
об’ємом 100 см3, якщо масова частка NaCl ньому становить 0,9 % (ρ = 1 г/см3)? 
Відповідь: 15,4 ммоль. 
3. Які сполуки лужних та лужноземельних металів використовують у 
ветеринарії? 
 

Варіант 14 
1. Яку масу гіркої солі MgSO4·7Н2О потрібно розчинити у 150 см3 води, щоб 
одержати 10 % розчин магнію сульфату? 
Відповідь: 38,7 г. 
2. Напишіть хімічні формули основних природних сполук металів IIA групи. Як 
одержуються із них чисті метали? 
3. За допомогою відповідних рівнянь реакцій здійсніть перетворення: Na→ 
Na2O2 → O2→ MgО→ Mg Cl2→ MgОНCl. 
 

Варіант 15 
1. Закінчити рівняння окисно-відновних реакцій і вказати, які властивості 
(окисника чи відновника) виявляє в них пероксид гідрогену: 
H2O2 + KMnO4 + H2SO4 → … H2O2 + FeSO4 + H2SO4 → … 
2. Навести рівняння реакцій, які характеризують хімічні властивості кальцію. 
3. Закінчіть рівняння хімічних реакцій: Li + N2 → … Na2O2 + CO2 → … 
 
 

Тема2. 2. 
       ХІМІЯ Р-ЕЛЕМЕНТІВ 

 
2.2.1. Теоретична частина 

Загальна характеристика р-елемнтів. Відомо, що у p-елементів 
заповнюється електронами р-підрівень зовнішнього електронного рівня, на 
якому можуть знаходитися від одного до шести електронів. 
В Періодичній системі 30 р-елементів. Дані р-елементи, чи їхні р-електронні 

аналоги, утворюють підгрупи ІІІА, ІVА, VA, VIA, VIIA і VIIIA. Будову 
зовнішнього електронного рівня атомів елементів цих підгруп представляють 
наступним чином: ns2p1, ns2p2, ns2p3, ns2p4, ns2p5 і ns2p6. 

В цілому у р-елементів, крім алюмінію, відновлююча активність виражена 
порівняно слабко. Навпаки, при переході від ІІІА- до VIIA-підгрупи 
спостерігається посилення окиснюючої активності нейтральних атомів, ростуть 
величини спорідненості до електрона і енергії іонізації, збільшується 
електронегативність р-елементів. 

В атомах р-елементів валентні не лише р-електрони, але й s-електрони 
зовнішнього рівня. Вищий позитивний ступінь окиснення р-електронних 
аналогів відповідає номеру групи, в якій вони знаходяться. 
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Найбільше значення для сільського господарства мають сполуки елементів 
VA-підгрупи (Нітрогену, Фосфору, Арсену), а також елементів ІІІА-підгрупи 
(Бору) і VIIA-підгрупи (Флуору і Хлору). 

 Елементи сьомої групи Періодичної системи. Головна підгрупа VII групи 
включає: (F) Флуор, (Cl ) Хлор, (Br ) Бром, (J ) Йод, (At ) Астат. Грецька 
назва «галогени» -  ті, що народжують солі. 
За хімічними властивостями – типові неметали, з високою активністю і 

сильною окисною здатністю. 
На зовнішньому енергетичному рівні всіх галогенів 7 електронів, що 

дозволяє їм легко приєднувати один електрон (наприклад, при взаємодії з 
воднем або металами). 

Ступені окиснення: 
Мінімальний  -1 (найстійкіший); максимальний  +7. 
Можливі ступені окиснення : -1; 0; +1; +3; +5; +7. 
Чим більший порядковий номер галогену, тим більша кількість електронів та 

радіус атома; зовнішні електрони розташовуються далі від ядра, а, отже, 
притягуються ним слабше. Тому неметалічні властивості галогенів та їх окисна 
здатність зменшуються, а металічний характер і відновні властивості 
посилюються в ряду  F – Cl – Br – J – At. 

Астат – радіоактивний елемент, практично повністю відсутній у природі. 
Вища валентність – I (для Флуору); VII – для інших. 
Електронна будова валентного рівня: ns2np5. 

Галогени у природі знаходяться у вигляді солей. Флуор, в основному, - у вигляді 
мінералів СаF2 (флюориту), Са5(РО4)(ОН, F), Nа3[АlF6] (кріоліту). Хлор - у 
вигляді мінералів NaСl (галіту), КСl (сильвіну), NaСІ·КСІ (сильвініту), 
КСl·МgСl2·6Н2О (карналіту). Бром - КВг·МgСl2·6Н2О. Сполуки Брому 
містяться у морській воді, у воді деяких озер.Йод міститься у морській воді, 
морській капусті та бурових нафтових водах. Морська капуста містить йоду до 
0,5% від сухої маси. 
  Фізичні властивості галогенів. Молекули простих речовин галогенів 
двоатомні. Дифлуор - газ світло-жовтого кольору, з різким запахом, дуже 
отруйний; дихлор - жовто-зелений газ з різким характерним запахом, отруйний; 
дибром - важка темнобура рідина з задушливим запахом, отруйний. 
  Добування. Фтор можна добути  виключно  електролізом розплаву  Калій 
гідрогенфлуориду: 

                                                електроліз 
КНF2    →     Н2 (катод) + F2 (анод). 

 

Хлор в промисловості добувають також електролізом розплаву суміші 
солей Натрій та Калій хлоридів або електролізом розчину Натрій хлориду:   

                                               

                                              електроліз                                                                                          
2NaСl     →     2Na (катод) + Сl2(анод); 

 

                                електроліз 
2NaCl + 2Н2О  →       Н2 (катод) + Сl2 (анод) + 2NaОН (розчин). 
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В лабораторії дихлор добувають дією окисників на концентровану хлоридну 
кислоту: 

МnО2 + 4НСl → МnСl2 + Сl2 + 2Н2О; 
2КмnО4 + 1бНСl(к) = 2КСl + 2МnСl2 + 2Сl2 + 8Н2О; 
К2Сr2О7 + 14НСl(К) = 2КСl + 2СrСl3 + ЗСl2 + 7Н2О. 

 
Бром та йод в лабораторії добувають дією розрахованої кількості хлору або 
концентрованої сульфатної кислоти на відповідні солі: 
 

2КВr + Сl2 = 2КСl + Вг2; 
8КІ + 5Н2SО4(к) = 4І2 + 4К2SО4 + Н2S + 4Н2О. 

 
    Хімічні властивості хлору та його похідних. Найбільш активний з усіх 
галогенів — дифлуор. Він взаємодіє практично з усіма елементами 
Періодичної системи. У дифлуорі навіть горить вода: 
 

S+ ЗF2= SF6; 
Н2О + 2F2 = 2НF + ОF2. 

 
    Дихлор також активний неметал і при незначному нагріванні взаємодіє 
практично з усіма металами і неметалами, органічними сполуками, 
оксидами, лугами, водою: 

2Fе + ЗСl2 = FеСl3; 
Сl2 + Н2 = 2НСl; 

СІ2 + Н2О = НСl + НсlО; 
2Сl2 + SiO2 + С = SіСl4 + 2СО; 

Сl2 + 2NаОН = NаСІ + NaOСl + Н2О; 
                                                        t 

ЗСl2 +6NaОН = 5NаСl + NaClO3 + ЗН2О; 
Са(ОН)2 + Сl2 = СаСlOСІ + Н2O; 

СН4 + 2Сl2 = СН2Сl2 + 2НСl; 
5Сl2 +I2 + 6Н2О * 2НIO3 + 10НСl. 

 
    Хлор утворює ряд оксигенвмісних кислот, солі яких при нагріванні 
розкладаються з виділенням диоксигену, а в розчині при невеликому 
нагріванні піддаються реакції дисмутації: в ряду 

 
НсlO → НсlO2 → НсlO3 → НсlО4 

 (окислювальна  здатність зменшується).   
                                                   

2КСl3= 2КСl+ ЗО2; 
                                                    КСlО4 = КСl + 2О2; 

2КСlO = КСl + КСlO2; 
ЗКСlO2 = КСl + 2КСlO3; 
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4КСlОз = КСl + ЗКСlО4; 
2СlO2 + Н2О = НСlO2 + НСlO3; 

6НсlO4 + Р2О5 = 2Н3РО4 + ЗСl2О7. 
 
Значення елементів та їх сполук 
Застосування Хлору та його сполук: 

- у металургії (для травлення металів); 
- у виробництві хлорорганічних речовин; 
- для відбілювання; 
- для хлорування води; 
- в лабораторній практиці; 
- для добування солей хлору; 
- хлорати NaСlO3, Mg(СlO3)2, Са(СlO3)2 – гербіциди, знищують всі рослини; 
- КСlO3 – калій хлорат (бертолетова сіль) – використовується в складі 

сірникових головок, які запалюються від тертя; 
- для одержання пластмаси – поліхлорвінілу. 
- для боротьби з шкідниками с/г культур: С6Н6Сl6 (гексахлоран); 

СН3СОСН2Сl (хлорацетон); дихлоретан С2Н4Cl2 (дихлоретан); СCl3NO2 
(хлорпікрин). 

 Йод, Бром та їх похідні використовуються: 
- у фармацевтичній промисловості; 
- як антисептики (спиртові розчини йоду і йодоформ – СНJ3); 
- бромисте срібло використовується для виготовлення фотоматеріалів; 
- в авіаційній промисловості – як антидетонатор. 
Використання Флуору та його похідних: 
- в холодильниках використовують фреони (сполуки карбону, хлору і 

флуору); 
- ВF3 (фтористий бор) використовується як каталізатор при полімеризації; 
- флуор, дифторид кисню ОF2, трьохфлуористий хлор СlF3 можуть 

використовуватись як окиснювачі в ракетному паливі; 
- плавиковий шпат (флюорит СаF2) використовується при виплавці металів. 
 Елементи шостої групи Періодичної системи. Головну  підгрупу VI групи  
періодичної  системи  елементів  Д.  І.  Менделеєва складають Оксиген (О), 
Сульфур (S), Селен (Se), Телур (Te) і Полоній (Po). Загальна назва елементів 
цієї підгрупи – халькогени. 
Оксиген - символ елемента О, молекулярна формула О2, систематична назва 

простої речовини кисень або диоксиген. Оксиген - найпоширеніший елемент у 
природі. Вміст його в земній корі становить 52,3% ат. Більша частина Оксигену 
в природі перебуває в зв’язаному стані, в основному у вигляді неорганічних 
сполук з Силіцієм, Алюмінієм та іншими елементами. У вільному стані 
диоксиген присутній в атмосфері 20,9% за об’ємом і 23,15% мас. Природний 
Оксиген складається з трьох ізотопів 16

8O, 17
8O, 18

8O штучно одержані і 
нестабільні ізотопи Оксигену.   Електронна конфігурація атома Оксигену у 
звичайному стані 1s22s22р4 характеризується наявністю на останньому рівні 
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двох неспарених електронів, що беруть участь в утворенні хімічних зв’язків. 
Відповідно до цього Оксиген може утворювати сполуки переважно в ступені 
окиснення -2, а також -1. Відомі сполуки Оксигену з ступенем окиснення +2 
(ОF2), а також +1 (О2F2), вони не являються оксидами. 

Фізичні властивості і добування диоксигену (кисню). Молекула 
диоксигену двоатомна. Зв’язок в молекулі диоксигену - подвійний, енергія 
дисоціації становить 494 кДж/моль, помітний розклад молекул на атоми 
відбувається при температурі вищій за 2000°С (О2 = 2О). 

Диоксиген - газ без кольору, запаху і смаку. У рідкому стані - це голуба 
рідина, яка нижче -219°С кристалізується і кипить вище -183°С. Диоксиген 
належить до газів середньої густини, 1 л має масу за н.у. 1,429 г, розчиняється у 
воді (5 об. О2 на 100 об. Н2О при 0°С). Підтримує життєдіяльність живих 
організмів. 

В промисловості диоксиген добувають у великих кількостях зрідженням 
повітря з наступною фракційною перегонкою, причому, диоксиген добувають у 
рідкому стані, а динітроген — у газоподібному. Диоксиген добувають як 
побічний продукт, при електролізі води. 

В лабораторії методи добування диоксигену: 
розклад нітратів, хлоратів, перхлоратів, Калій манганату (VII), оксидів, 

пероксидів. 
                                                     t 

  2КМnО4 = К2МnО4 + МnО2 + О2; 
                                                             t 

2КСlO3 = 2КСl + ЗО2; 
                                                             t 

 2КNO3 = 2КNO2 + О2; 
                                                              t 

2HgО = 2Нg + О2. 
 
Хімічні властивості диоксигену. Оксиген має велику спорідненість до 

електрона і належить до найсильніших окисників. Він безпосередньо 
сполучається з багатьма елементами, особливо при нагріванні, утворюючи 
оксиди, в яких ступінь його окиснення дорівнює -2. За звичайних умов 
безпосередньо з диоксигеном не взаємодіють лише благородні метали, інертні 
гази та  галогени і динітроген. При невеликому нагріванні метали і неметали в 
диоксигені горять: 

 
4Р + 5О2 = 2Р2О5; 

S + О2 = SО2; 
4Fе + ЗО2 = 2Fе2О3; 
2Са + О2 = 2СаО; 

ЗРb + 2О2 = Рb3О4. 
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В диoксигeні горять різні гідрогенвмісні сполуки і органічні речовини: 
 

СаН2 + О2 = СаО + Н2О; 
СН4 + 2О2 = СО2 + 2Н2О; 

4С6Н5NН2 + З1О2 = 24СО2 + 14Н2О + 2N2. 
 

Озон (триоксиген). У верхніх шарах атмосфери під дією ультрафіолетового 
випромінювання Сонця, а в атмосфері під час грозових розрядів, утворюється 
цікава алотропна видозміна Оксигену— озон (О3) або  триоксиген: 

 
3O2  ↔ 2O3 

 
Озон - нестійкий  і  легко  переходить   в  диоксиген.   Озон —надзвичайно 

сильний окисник і використовується в різних галузях народного господарства,  
наприклад для  знезараження  води.  Озон здатний окислювати хімічно 
малоактивні речовини: срібло, ртуть, різні органічні сполуки, гуму, каучук: 

 
ЗРbS + 6О3 = ЗрbSО4 + ЗО2; 

SO2 + O3 = SO3 + O2 
2Аg + 2О3 = Аg2О2+ 2О2; 

ЗН2S + 6О3 = ЗН2SО4 + ЗО2. 
 
Тонкий шар озону в стратосфері захищає Землю від жорсткого 

ультрафіолетового випромінювання Сонця. В лабораторних умовах озон 
отримують в озонаторах при дії на молекулярний диоксиген тліючого 
електричного розряду. Присутність невеликих кількостей озону легко виявити 
за його реакцією з Калій йодидом: 

 
2КІ + О3 + Н2О = І2 + О2 + 2КОН. 

 
Сульфур — елемент головної підгрупи VI групи, типовий неметал. 

Являється досить сильним окисником. Досить поширений у природі елемент, 
масовий кларк складає 0,03%. В природі Сульфур знаходиться, як в зв’язаному, 
так і вільному станах. Самородна сірка утворює великі поклади, також в Україні 
в Прикарпатті, де її добувають шляхом підземної плавки перегрітим паром і в 
рідкому стані викачують на поверхню. В зв’язаному стані у природі Сульфур 
утворює в основному сульфідні мінерали, такі як РbS (свинцевий блиск), 
СuFеS2 (мідний колчедан), FеS2 (пірит), ZnS (цинкова обманка), а також 
сульфатні мінерали СаSО4·2Н2О (гіпс), МgSО4 (кізерит), ВаSО4 (важкий шпат), 
Na2SО4·10Н2О (мірабіліт). 

Фізичні властивості сірки. При звичайних умовах,  сірка — це тверда 
речовина жовтого кольору, існує в трьох модифікаціях: сірка ромбічна, та 
пластична. В пароподібному стані може існувати у вигляді молекул S8, S6,S4, S2. 
Сірка не розчиняється у воді і легко розчиняється в СS2. 
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Хімічні властивості. Сульфур— типовий неметал, на останньому 
електронному рівні містить ЗS2Зр4-електрони, чим обумовлені основні ступені 
окиснення, що Сульфур виявляє в своїх сполуках: -2, +4 та +6. При кімнатній 
температурі сірка реагує з дифлуором, дихлором, концентрованими кислотами-
окисниками – сульфатною та нітратною. При незначному нагріванні сірка 
реагує з більшістю металів та неметалів, розчинами лугів та сульфідів лужних 
металів і амонію. При нагріванні на повітрі сірка горить, утворюючи Сульфур 
(IV) оксид. 

 
S + Сl2 = SСl2; 
2Р + 3S = Р2S3; 

S + 6Н2SО4 = H2SO4 + 6NO2 + 2Н2О; 
S + 2Н2SО4(k) = 3SО2 + 2Н2О; 

3S + 6NаОН = 2Nа2S + Nа2SО3 + ЗН2О; 
Fе + S = FеS; 
S + О2 = SО2. 

 
Сірка взаємодіє з дигідрогеном утворюючи дигідроген сульфід, водний 

розчин якого є слабкою двоосновною кислотою. Дигідроген сульфід – 
безбарвний, токсичний газ з запахом зіпсованих яєць. В лабораторії отримують  
діючи розбавленою хлоридною кислотою на сульфіди Феруму або Алюмінію: 

 
Н2 + S = Н2S; 

FеS + 2НСl = FеСl2 + Н2S; 
Аl2S3 + 6Н2О = 2Аl(ОН)3 + ЗН2S; 

NаОН + Н2S = Nа2S + Н2О; 
NaОН + Н2S = NаНS + Н2О. 

 
Дигідроген сульфід типовий відновник, з солями d-металів утворює 

нерозчинні кольорові осади, що використовуються для якісного визначення 
різних елементів: 

2Н2S + Н2SО3 = 3S + ЗН2О; 
Н2S + 4Сl2 + 4Н2О = Н2SО4 + 8НСl; 

Рb(NО3)2 + Н2S = РbS +2НNO3; 
2АsСl3 + ЗН2S = Аs2S3 + 6НСl. 

 
Сульфур (IV) оксид —   безбарвний    газ    з    різким    запахом, утворюється 

при згоранні сірки на повітрі. В лабораторії він може бути отриманий при 
взаємодії концентрованої сульфатної кислоти з міддю. В промисловості при 
виробництві сульфатної кислоти SО2 у великих кількостях, отримують 
випалюючи пірит (FеS2) або сульфіди інших металів. Сульфур (IV) оксид — 
ангідрид сульфітної кислоти. Сульфітна кислота (Н2Sоз) — слабка двоосновна 
кислота, утворює середні і кислі солі, в хімічних реакціях виявляє в основному 
відновні властивості, але може бути і окисником: 
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Сu + 2Н2SО4(К) = СuSО4 + SО2 + 2Н2О; 
4FеS2 + 11O2 = 2Fе2О3 + 8SО2; 

2ZnS + ЗО2 = 2ZnО + 2SО2; 
SО2 + Н2О = Н2SО3; 

Са(ОН)2 + SО2 = СаSО3 + Н2О; 
NаОН + SО2 = NаНSО3; 

Na2SO3  + Сl2 + Н2О = Nа2SО4 + 2НСl; 
Н2SО3 + 4HI = 2І2 + S + ЗН2О.      . 

 
Сульфур (VI) оксид — безбарвна рідина, ангідрид сульфатної кислоти, 

твердне вже при +17°С, сублімує при 45°С. Його одержують окисненням SО2 в 
присутності каталізатора (Рt, V2О5) при високій температурі і тиску. Сульфур 
(VI) оксид енергійно взаємодіє з водою з утворенням сульфатної кислоти. 
Сульфатна кислота (Н2SО4) — сильна двохосновна кислота, у воді дисоціює 
ступінчато. В концентрованому вигляді— сильний окисник. Продукт головного 
неорганічного синтезу, широко застосовується для виробництва добрив, 
синтетичних миючих речовин, пластмас і багатьох хімічних реактивів. 

 

2SО2 + О2 = 2SО3; 
SО3 + Н2О = Н2SО4; 

Zn + Н2SО4(Р) = ZnSО4 + Н2; 
4Zn + 5Н2SО4(К) = 4ZnSО4 + Н2S + 4Н2О; 

С + 2Н2О4(К) = СО2 + 2О2 + 2Н2О; 
32п + 4Н2SО4(К) = 3ZnSО4 + S + 4Н2О; 

2NaОН + Н2SО4 = Nа2SО4 + Н2О; 
NаОН + Н2SО4 = NаНSО4 + Н2О; 

2NаСl + Н2SО4(К) = NаНSО4 + 2НСl; 
Nа2S + 2Н2SО4 = S + Nа2SО4 + SО2 + 2Н2О. 

Значення елементів та їх сполук 
 Оксиген входить до числа чотирьох найважливіших біогенних елементів (С, 

Н, О, N). 
В сухій біомасі рослин міститься в середньому 45% кисню проти 1,5% азоту. 
Значення кисню для рослин: 
- структурна роль; 
- окиснює вуглеводи і ліпіди; 
-  забезпечує розчинність біомолекул у воді; 
- приймає участь у формуванні водневих зіязків, які формують біомолекули. 
Основна маса кисню зосереджена в літосфері у вигляді силікатів, оксидів, 

алюмосилікатів. Кругообіг кисню захоплює біосферу, атмосферу і гідросферу. 
Основні хімічні реакції обміну кисню – це реакції фотосинтезу і дихання: 
Фотосинтез: 6СО2 + 6Н2О → С6Н12О6 + 6О2↑. 
Дихання:     С6Н12О6 + 6О2 →  6СО2↑ + 6Н2О.   
 (біологічне окиснення)    
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Інтенсивність кругообігу кисню велика по відношенню до його вмісту в 
біосфері. Повний обмін кисню біомаси Землі проходить орієнтовно за 20-30 
років. 

Частина О2, зв’язаного спочатку в СО2, а потім в СаСО3 раковин молюсків, 
захоронюється у знову утворених карбонатах літосфери. Цей кисень 
повертається в атмосферу також у вигляді СО2 в результаті термічного розкладу 
карбонатів: 

              t 
СаСО3  →  СаО + СО2.   
Ця реакція проходить в зонах вулканічної діяльності і дуже повільно 

оновлює СО2 атмосфери. 
Екологічні аспекти хімії кисню: 
- забруднення атмосфери продуктами антропогенної діяльності (масове 

знищення лісів, техногенне забруднення атмосфери СО, SO2, NO, аерозолями; 
 - загроза нормальному вмісту озону на межі тропосфери і стратосфери. 
Значення Сульфуру в біомолекулах 
Середній вміст сірки в сухій масі рослин 0,05%. Отже, Сульфур – один з 

найважливіших біогенних елементів: 
- дисульфідні зв’язки -   -S-S-  формують третинну структуру білків; 
- фередоксини -  (група сірковмісних білків), які приймають участь в 

багатьох біохімічних процесах (перенесення електронів при фотосинтезі, 
фіксація азоту при дії ферменту нітрогенази). 

В грунтах Сульфур зустрічається у вигляді SO4
2-, S2-, органічних сполук. 

Використання сірки в сільському господарстві: 
- для усунення залуження грунтів проводять гіпсування – внесення гіпсу 

СаSO4 · 2Н2О; 
- мінеральні добрива – сульфати:  (NН4)2SO4, К2SO4; 
- мікродобрива (CuSO4 · 5Н2О, MnSO4 · 5Н2О, ZnSO4 · 7Н2О) вносять у грунт 

у вигляді сульфатних добавок до фосфорних або азотних добрив; 
- сульфати  Сu і Fе (мідний і залізний купороси) – цінні неорганічні 

отрутохімікати, які є засобами боротьби з комахами і збудниками грибкових 
захворювань; 

- похідні СuSO4 – бордоська рідина і паризька зелень; 
- «сірний колір» (колоїднодисперсна сірка) використовують як інсектицид і 

фунгіцид; 
- склади обкурюють SO2, який вбиває комах і хвороботворні мікроорганізми; 
- сульфатна кислота використовується для виробництва фосфорних 

добрив. 
Кругообіг і екологічні аспекти хімії сірки. 
  Сульфур – елемент з досить інтенсивним природним кругообігом. Це 

пояснюється значною розчинністю сульфатів, їх здатністю йти з атмосферними 
опадами і грунтовими водами в океан і повертатись на сушу у вигляді аерозолів. 
Аерозолі утворюються під час штормів з морської піни і переносяться на 
відстані в тисячі кілометрів вітрами. 

Помітний внесок у кругообіг Сульфуру вносять вулкани, які виділяють SO2.    
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Дуже значними є надходження Н2S, який виділяється сірковідновлюючими 
бактеріями суші і морів. Ці бактерії відновлюють сульфати і викидають в 
атмосферу ~108 сірки в рік. 

Природний кругообіг сірки сильно деформований промисловою діяльністю 
людини. Антропогенні викиди оксидів сірки в атмосферу перевищують 200 
млн. т в рік, що перевищує світове виробництво Н2SО4. 

Атмосферні потоки переносять SO2 на відстані в тисячі кілометрів, SO2 
окиснюється киснем повітря до SO3 і утворює з водою Н2SО4. В результаті 
далеко від зон промислового розвитку можуть випадати кислотні дощі з рН ~ 
3,5-4,5, які 

призводять до сильного закислення грунтів. 
Можливо допустимий вміст SO2 в повітрі складає 10-5 % (за об’ємом). 

Рослини гинуть, якщо вміст цього газу складає в повітрі 10-4 % (за об’ємом). 
Елементи п´ятої групи Періодичної системи.   
  Нітроген(N), Фосфор , Арсен, Стибій та Бісмут – елементи головної 

підгрупи V групи періодичної системи Д. І. Менделєєва переважно мають 
неметалічний характер. В ряду від Нітрогену до Бісмуту спостерігається 
поступове зменшення неметалічних властивостей і зростання металічних. Це 
можна пояснити поступовим збільшенням атомних радіусів елементів. Нітроген 
і Фосфор – типові неметали, Арсен і Стибій – мають проміжні властивості 
(наближаються до металів); Вісмут – метал. За звичайних умов прості речовини 
динітроген – газ, решта – тверді речовини. 

Нітроген – достатньо поширений елемент, вміст у земній корі 4-10'2% 
мас. В природі Нітроген зустрічається в основному у вільному стані у складі 
атмосфери Землі. У повітрі динітрогену міститься 78,1% об. Нітроген міститься 
у зв'язаному стані у вигляді чилійської NaNO3 та норвежської Са(NO3)2 селітри. 
Нітроген входить до складу білків всіх живих істот на Землі. Невеликі його 
кількості є в кам'яному вугіллі та в складі нафти. 

Фізичні властивості та добування динітрогену. Динітроген – газ без 
кольору і запаху, трохи легший за повітря, не підтримує життєдіяльність живих 
організмів. Температура кипіння -196°С. У воді розчиняється погано. 
Природний динітроген складається з двох ізотопів  14

7N, 15
7N. У промисловості 

динітроген добувають зрідженням повітря, а в лабораторії за реакцією: 
                                                                

NH4NO2   = N2 + 2Н2О; 
або                                                           

NH4Cl + NaNO2 = NaCl + N2 + 2H2O. 
 
Хімічні властивості. Нітроген – типовий неметал. Має на останньому 

електронному рівні 2s22р3-електрони. Таким чином віддаючи або приймаючи 
електрони виявляє в хімічних реакціях ступені окиснення від -3 до +5. 
Молекула динітрогену дуже стійка, так як атоми в ній зв'язані потрійним 
зв'язком N ≡ N. 

Атом Нітрогену не можна перевести в збуджений стан, так як у нього 
відсутні вільні електронні орбіталі на останньому енергетичному підрівні і тому 
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він може утворювати тільки чотири ковалентні зв'язки. Валентні зв'язки 
утворюють три неспарені р-електрони та неподілена електронна пара 2S2. На 
зовнішньому електронному рівні Нітроген має 5 електронів. Приєднуючи 
електрони він може виявляти ступені окиснення -1, -2 та -3, а віддаючи 
відповідну кількість електронів — ступені окиснення +1 ,+2, +3, +4 та +5. 

За звичайних умов динітроген реагує тільки з літієм, утворюючи 
відповідний нітрид. При підвищених температурах динітроген може вступати у 
взаємодію з лужними та лужноземельними металами, алюмінієм, титаном і 
іншими, утворюючи відповідні нітриди. Вище 2000oС він може взаємодіяти з 
диоксигеном. При високих температурах (400-450°С) і тиску (20 -100 МПа) та 
при наявності каталізатора (платина або металічне залізо з домішками Калій та 
Алюміній оксидів) динітроген реагує з дигідрогеном, утворюючи аміак. Ця 
реакція оборотна і покладена в основу промислового одержання аміаку та солей 
амонію. В лабораторії аміак добувають взаємодією солей амонію з лугами. 

6Lі + N2 = 2Li3N; 
ЗСа + N2 = Са3N2; 

N2 + O2 = 2NO; 
N2 + ЗН2 = 2NH3; 
2АІ +N2 = 2АlN; 

NH4Cl + КОН = NH3 + КСІ + Н20; 
2NН4Сl + Са(ОН)2 = СаСl2 + 2NН3 + 2Н2О. 

 
Фізичні та хімічні властивості аміаку. Аміак ‒ газ без кольору, з різким 

запахом, отруйний. Добре розчиняється у воді (1200 об'ємів на 1 об'єм води). 
При -33,4°С зріджується . При розчиненні у воді утворює слабкий луг. 

Аміак добре взаємодіє з розбавленими кислотами, горить на повітрі, 
реакція окиснення аміаку в присутності каталізатора покладена в основу 
процесу одержанні нітратної кислоти. Рідкий аміак взаємодіє з активними 
металами, утворюючи аміди. Аміак, завдяки наявності неподіленої пари 
електронів взаємодіє з солями з утворенням комплексних сполук з донорно-
акцепторним зв'язком. 

 
NH3 + НСl = NH4Сl; 

4NH3 + ЗО2 = 2N2 + 6Н2О; 
4NH3 + 5O2 = 4NO + 6Н2О; 
2NH3 + 2Nа = 2NаNН2 + Н2; 
2NH3 +H2SO4 = (NH4)2SO4; 

4NH3 + СuSО4 = [Сu(NНз)4]SО4. 
 

Аміак та його солі широко використовуються як добрива, він є основним 
реагентом для добування нітратної кислоти в промисловості, використовується 
для отримання соди, а також як холодоносій на великих промислових 
холодильниках. Майже всі солі амонію добре розчинні у воді. Якщо їх нагрівати 
то вони розкладаються з виділенням аміаку. Найбільш широко 
використовуються, як добрива солі 
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NН4NО3,  (NH4)2SО4,  NH4Н2РО4,  (NН4)2НРО4 та СО(NН2)2: 

 
NH3 + HNO3 = NH4NO3; 

2NH3 + Н3РО4 = (NH4)2НРО4; 
                                            t                                          t 

NН4NO3 = N2O + 2Н2О;   NН4NО2 = N2 + 2Н2О. 
 
Оксиди нітрогену. Нітроген утворює п'ять оксидів: N2O, NO, N2O3, NO2, 

N2O5. Перші два відносяться до несолетвірних, інші ‒ кислотні. 
Нітроген (І) оксид (N2О) ‒ безбарвний газ з приємним запахом і 

солодкуватим смаком, широко використовується в медицині для анестезії. В 
лабораторії N2O одержують при нагріванні амоній нітрату: 

 
                                                                t 

NH4NO3 = N2О + 2Н2О. 
 
Динітроген  оксид  легко  розкладається  при  нагріванні  і тому речовини, 

що мають велику спорідненість до Оксигену в N2O горять: 
 

2Р + 5N2О = Р2О5 + 5N2; 
Мg + N2O = МgO + N2. 

 
Нітроген (II) оксид (NО) - безбарвний газ, в лабораторії переважно 

одержують дією розведеної нітратної кислоти на мідні ошурки або 
відновленням нітритів лужних . металів. В окисно-відновних реакціях NО 
переважно виступає як відновник, але може бути і окисником. Сильні окисники 
можуть окиснити NO до нітратної кислоти. Нітроген оксид диоксигеном 
повітря легко окиснюється до NO2. Ця реакція лежить в основі промислового 
виробництва нітратної кислоти. 

 
ЗСu + 8НNO3(р) = ЗСu(NO3)2 + 2NO + 4Н2О; 

2NO + О2 = 2NО2; 
ЗКМnО4 + 5NO + ЗН2SО4 = К2SО4 + ЗМnSО4 + 4НNО3 + КNO3 + Н2О. 
 
Нітроген (III) оксид (N2O3) можна одержати охолодженням 

еквімолекулярної суміші газів NО та NO2, яка нижче 0°С перетворюється в 
синю рідину. При розчиненні N2O3 у воді утворюється слабка, нестійка нітритна 
кислота. Її солі досить стійкі і можуть бути одержані нагріванням нітратів 
лужних металів. В окисно-відновних реакціях нітритна кислота може виявляти 
як окисну так і відновну функцію: 

NO + NO2 = N2O3; 
N2O3 + Н2О = 2НNO2; 

                                            2КNO3 = 2КNO2 + О2; 
2КNO2 + 2КІ + 2Н2SО4 = І2 + 2NО + 2К2SО4 + 2Н2О; 
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ЗКNО2 + К2Сr2О7 + 4Н2SО4 = ЗКNО3 + Сr2(SО4)3 + К2SО4 + 4Н2О. 
 
Нітроген (IV) оксид (NО2) — бурий газ з різким запахом, в лабораторії 

одержують розкладом нітратів або при взаємодії концентрованої нітратної 
кислоти з металами середньої активності. NO2 легко зріджується у безбарвну 
рідину і кипить при 21°С. Легкість його переходу в рідкий стан обумовлена 
його димеризацією. Нітроген (IV) оксид - кислотний змішаний оксид і при 
взаємодії з водою утворює дві кислоти. В окисно-відновних перетвореннях 
переважно діє як окисник, але при взаємодії з сильними окисниками може 
виявляти і відновні властивості. 

 
Си + 4НNO3(К) = Cu(NO3)2 + 2NO2 + H2O; 

                                                        t 
     2Рb(NO3)2 = 4РbO + H2O; 

2NО2
       охолодження  ↔ нагрівання   N2О2; 

2NО2 + Н2O = НNО2 + НNО3; 
Н2SО3 + N02 = Н2SО4 + NO; 

КМnО4 + 5NО2 + Н2О = КNO3 + Мn(NО3)2 + 2HNO3. 
Нітроген (V) оксид (N2О5) - біла кристалічна речовина, термічно нестійка, 

легко розкладається на NO2 та O2, кислотний оксид. 
Нітратна кислота: добування та властивості. Одержання нітратної 

кислоти складається з трьох стадій: 
Каталітичне окиснення аміаку:       
4NН3 + 5О2 = 4NO + 6Н2О. 
Окиснення нітроген (ІІ) оксиду до NO2:     
 2NО + О2 = 2NО2. 
Поглинання   Нітроген (IV)   оксиду   водою   в   автоклавах при 

невисокому тиску в присутності диоксигену: 
4NO2 + 2Н2О + О2 = 4HNO3. 
Так в промисловості одержують концентровану нітратну кислоту. В 

лабораторії 100% нітратну кислоту можна отримати шляхом перегонки нітратів 
лужних металів з концентрованою сульфатною кислотою: 

 
КNO3 + Н2SO4(К) = НNO3(К)↑ + КНSО4. 

 
Нітратна кислота – сильний окисник, по різному взаємодіє з металами 

різної активності. При цьому Нітроген відновлюється до сполук з різними 
ступенями окиснення: +4, +2, +1, 0 і навіть -3. Концентрована нітратна кислота 
легко окиснює неметали та їх сульфіди, переводячи складові елементи в 
сполуки з вищими ступенями окиснення. Такі метали, як Fе, Сr, АІ, при дії 
концентрованої нітратної кислоти пасивуються. 

 
Аg  + 2HNО3(к) = АgNО3 + NO2 + Н2O; 

ЗАg + 4HNO3(р) = ЗАgNO3 + 2Н2О; 
Fе + 4HNO3(р) = Fе(NO)3)3 + NO + 2Н2O; 
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4Sn + 10НNО3(р) = 4Sn(NO3)2  + NН4NО3 + ЗН2О; 
Sn + 4HNO3(К) = H2SnO3 + 4NO2 + H2O; 
S + 6HNO3(К) = H2SO4 + 6NO2 + 2H2O; 
P + 5HNO3(К) =  Н3РО4 + 5NО2 + Н2O; 

ЗСu2S + 22HNO3(p) = 6Сu(NО3)2 + ЗН2SО4 + 10NО + 8Н2О; 
Аu + НNО3(к) + 4НСl(k) = Н[АuСІ4] + NO + 2Н2О. 

 
Солі нітратної кислоти при нагріванні розкладаются: 
 

                                                              t 
                                           2Са(NО3)2 = 2Са(NО2)2 + О2; 
                                                          t 

 4Fе(NO3)3 = 2Fе2О3 + 12NO2 + 3О2; 
                                                             t 

 2Рb(NO3)2 = 2РbО + 4NO2 + О2; 
                                                            t 

 2AgNO3 = 2Ag + 2NO2 + 2О2. 
Нітратна кислота широко застосовується для виробництва добрив, 

вибухових речовин, барвників, пластичних мас, штучних волокон, при 
переробці руд і концентратів кольорових і рідкісних металів, в органічному 
синтезі, для виробництва лікарських препаратів та ін. 

Фосфор – другий елемент головної підгрупи V групи Періодичної системи 
Д. І. Менделєєва. Фосфор досить поширений елемент. Вміст його у земній корі 
складає 0,04% мас. Фосфор – активний в хімічному відношенні неметал і тому в 
природі зустрічається тільки в зв'язаному стані, в основному у вигляді мінералів 
фосфориту (Са3(РО4)2) та апатиту (Са5(РО4)3(ОН,F)). У вигляді Кальцій фосфату 
Фосфор входить до кісток тварин і людини. В кістках людини близько 1,4 кг 
фосфору, в м'язах – 150 г, а в нервовій тканині близько 12 г. 

Фосфор і його сполуки необхідні для народного господарства. В 
промисловості білий фосфор добувають відновлюючи при високій температурі 
фосфорит в електропечах: 

   t 
Са3(РО4)2 + 5С + 3SіО2 = ЗСаSiO3 + 2Р + 5СО. 

 
Фосфор у вигляді пари конденсується під водою і потім іде на подальшу 

переробку. Найбільше з фосфориту і апатиту виробляється ортофосфатної 
кислоти, яка використовується для одержання фосфатних добрив. Україна 
досить багата на власні поклади апатитів, що розташовані в Прикарпатті. 
Апатити України, до того ж, містять такі цінні домішки як оксиди лантаноїдів, 
що по своїй вартості перевершують вартість основного мінералу. 

Фізичні та хімічні властивості фосфору. При звичайних умовах молекули 
фосфору чотириатомні. Фосфор має декілька алотропних видозмін. Білий 
фосфор – тверда, безбарвна, дуже отруйна речовина, не розчинна у воді, 
розчиняється в СS2, легко окиснюється   на   повітрі.   Червоний   фосфор   
одержують   з   білого нагріваючи його без доступу повітря, він менш хімічно 
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активний. Кристалічна решітка – атомна. Відомі ще чорний та фіолетовий 
фосфори, що утворюються з білого при нагріванні і високих тисках 1200 МПа і 
вище. В природі Фосфор – моноізотопний елемент 31

15Р. 
В хімічному відношенні Фосфор – активний неметал, має на останньому 

електронному рівні Зs2Зр3-електрони і тому в хімічних сполуках проявляє 
ступені окиснення -3, +1, +3 та +5. Білий фосфор енергійно горить на повітрі, 
взаємодіє з галогенами, сіркою, металами, лугами і концентрованими 
кислотами: 

 
Р + Сl2 = 2РСl5; 
2Р + 5S = Р2S5;' 

ЗСа + 2Р = Са3Р2; 
2Р + ЗВг2 = 2РВг3; 

4Р + ЗNaОН + ЗН2О = РН3 + ЗNаН2РО2; 
4Р + 5О2 = 2Р2О5; 
4Р + ЗО2 = 2Р2О3. 

 
Фосфор при згорянні на повітрі утворює два оксиди Р2О5 та Р2О3, які є 

ангідридами відповідних кислот: Н3РО4 та Н3РО3. Ортофосфатна кислота при 
нагріванні вище 200°С втрачає воду і перетворюється на дифосфатну кислоту 
(Н4Р2О7). Метафосфатна кислота (НРОз) утворюється при розчиненні Р2O5 у 
воді при 0°С. Основність вищезгаданих кислот, крім Н3РО3, визначається 
кількістю атомів Гідрогену. Ортофосфатна кислота дисоціює ступінчато в три 
стадії: 

Н3РО4 ↔ Н+ + Н2РО4
-; 

Н2РО4
- ↔ Н+ + НРО4

2-; 
НРО4

2- ↔ Н+ + РО4
3-. 

 
Таким чином ортофосфатна кислота може утворювати два типи кислих 

солей: дигідрогенфосфати (МІH2РО4 та МII(Н2РО4)2 та гідрогенфосфати 
(МІ

2НРО4 та МIIНРО4), де МI – Li, Na, К, Rb;  МII – Са, Мg, Sr, Ва. 
Дигідрогенфосфати лужних та лужноземельних металів розчинні у воді. 

В промисловості технічну ортофосфатну кислоту одержують шляхом 
взаємодії концентрованої сульфатної кислоти з фосфоритом. Потім її 
вимивають водою і при потребі концентрують шляхом нагрівання. Таким чином 
одержують кислоту середньої концентрації 56-60%. Концентровану і чисту 
ортофосфатну кислоту одержують шляхом спалювання білого фосфору з 
подальшим розчиненням Р2О5 у воді: 

 
Са3(РО4)2 + ЗН2SО4(к) = ЗСаSО4 + 2Н3РО4. 

 

Ортофосфатна кислота (Н3РО4) – кислота середньої сили, не є окисником, 
виробляється промисловістю у вигляді 88,5% розчину з ρ=1,71г/см3. 
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Повільно взаємодіє з металами, основними оксидами, основами і лугами,   
солями   лужних   і   лужноземельних   металів,   утворюючи і відповідні 
сполуки: 

 
Mg + Н3РО4 = Мg(Н2РО4)2 + Н2; 

                                                                  t 
NaI + Н3РО4 = NаН2РО4 + НІ; 

Са3(РО4)2 + 4Н3РО4 = 3Са(Н2РО4)2; 
Са3(РО4)2 + Н3РО4 = 3Са(НРО4); 

Са(ОН)2 + Н3РО4 = СаНРО4 + 2Н2О; 
                                                               t 

Са(Н2РО4)2 = Са(РО3)2 + 2Н2О; 
РСl5 + 4Н2О = Н3РО4 + 5НСl; 

2Р + ЗІ2 + 6Н2О = 2Н3РО3 + 6НІ. 
 

Ортофосфатна кислота широко застосовується в медичній та харчовій 
промисловості, але найбільш широко – у виробництві фосфорних добрив: 
подвійного суперфосфату (Са(Н2РО4)2·2Н2О), преципітату (СаНРО4), та нітро-  
амофосів (NH4NO3 + NН4Н2РО4 та NH4H2PO4 + (NH4)2HPO4). 

2Са5(РО4)3F + 4Н3РО4 + 21Н2О = 10Са(Н2РО4)2 + 2НF; 
ЗNН4ОН + 2Н3РО4 = NH4Н2РО4 + (NH4)2НРО4 + ЗН2О; 

4NН4ОН+2Н3РО4+НNО3 = NН4NO3 + NH4Н2РО4 + (NH4)2НРО4 + 4Н2О. 
Фосфорні добрива 
Фосфор засвоюється рослинами тільки у вигляді розчинних у воді Н2РО4

- і 
НРО4

2- йонів. 
Основні фосфорні добрива: 
-фосфоритне борошно  Са3(РО4)2. 
Добувають шляхом подрібнення фосфоритів. Погано розчинне. Може  

засвоюватися рослинами тільки на кислих грунтах. 
- простий суперфосфат Са(Н2РО4)2 + 2СаSO4. 
Добування: Са3(РО4)2 + 2Н2SO4 + 4Н2О = Са(Н2РО4)2 + 2СаSO4 ∙ 2Н2О. 
Розчинний. 

- подвійний суперфосфат - Са(Н2РО4)2. 
Добування: Са3(РО4)2 + 4Н3РО4 = 3Са(Н2РО4)2. Розчинний. 
-преципітат – СаНРО2 ∙ 2Н2О. 
Добування: Н3РО4 + Са(ОН)2 = СаНРО4 ∙ 2Н2О. Розчинний. 
-амофос – NH4Н2РО4. 
Добування: Н3РО4 + NH3 = NH4Н2РО4. Розчинний. 

Великий інтерес становлять нові складні добрива на основі полі- і 
метафосфатів амонію і калію. Можна так підібрати їх склад, щоб оптимізувати 
швидкість їх гідролітичного розпаду і збільшити коефіцієнт засвоєння фосфору. 

Фосфати широко використовуються як ефективні кормові добавки 
жуйним тваринам. Ці добавки збільшують продуктивність по м’ясу і молоку, 
підвищують якість молока. Для цього використовують:  Са3(РО4)2, СаНРО4, 
Са(Н2РО4)2, Nа2НРО4, (NH4)2НРО4, поліфосфат сечовини. 
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Під  час  взаємодії  поліфосфорних  кислот  з  аміаком  утворюються 
поліфосфати амонію, які використовуються як комплексні азотно-фосфорні 
добрива. 

Основна форма існування азоту в природі – молекулярний азот атмосфери 
N2.  Азот є одним з основних компонентів повітря, об’ємна частка його у повітрі 
78%. 

Коренева система рослин засвоює тільки йонні форми азоту – катіон 
амонію NH4

+ і нітрат аніон NО3
-. Це так званий мінеральний азот грунту (його 

вміст ~ 1% від загальної кількості грунтового азоту), 
Рослини повертають азот в грунт з опавшим листям і відмершими 

частинами, тобто у формі органічного азоту. 
Основна форма грунтового азоту – гумус. 
Перетворення органічного азоту в аміак і сполуки амонію називається 

процесом амоніфікації. Його хімічна суть полягає у відщепленні аміногруп, в 
реакції дезамінування. Йде цей процес під впливом специфічних 
амоніфікуючих мікроорганізмів грунту. 

 Перетворення аміаку або амонію в нітрати називається процесом 
нітрифікації. Цей процес протікає в результаті життєдіяльності нітрифікуючих 
бактерій. 

  В результаті нітрифікації і амоніфікації азот не втрачається грунтом, а 
тільки переходить з органічної форми в мінеральну. 

Але азот грунтів все ж виноситься трьома потоками: 
- перший потік – виніс азоту з біомасою врожаю культурних рослин – 

основна причина збідніння грунтів на азот; 
- другий потік – вимивання мінеральних форм азоту водою атмосферних 

опадів і грунтовими водами; 
- третій потік – процес мікробіологічного відновлення нітратного азоту 

в нижчі оксиди NO, N2O і молекулярний азот N2 – денітрифікація. Він 
проходить через наступні стадії: 

  +5        +4        +2        +1         0 
NO3 → NO2  → NO → N2O → N2. 
Денітрифікація здійснюється групою бактерій-денітрифікаторів і за 

масштабом її можна порівняти з вимиванням мінерального азоту водами. 
Відновлюються втрати грунтового азоту з кількох джерел: 
- органічні залишки відмерлої біомаси; 
- процес фіксації молекулярного азоту (азотфіксація) атмосфери 

більбучковими бактеріями, які живуть в симбіозі з бобовими та іншими 
рослинами; 

- азотфіксація вільно живучими в грунті мікроорганізмами роду 
азотобактер, клостридіями, одноклітинними грибами та водоростями. Ці 
мікроорганізми відновлюють азот при участі ферментів нітрогенази і 
фередоксинів – залізовмісних білків. 
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Азотні добрива 
Сечовина (карбамід) – (NH2)2СО. 
Амоній хлорид – NH4Cl. 
Аміак (NH3) і аміачна вода (NH3 + Н2О). 
Амоній сульфат – (NH4)2SO4. 
Амоній нітрат, аміачна селітра – NH4NO3.   
Натрій нітрат, натрієва селітра  – NaNO3. 
Калій  нітрат, калійна селітра – КNO3. 
Кальцій нітрат, кальцієва селітра – Са(NO3)2. 

Елементи четвертої групи. До головної підгрупи четвертої групи 
Періодичної системи елементів Д. І. Менделєєва належать елементи Карбон, 
Силіцій, Германій, Станум і Плюмбум. Ці елементи мають спільну ознаку, а 
саме, чотири валентні електрони на останньому електронному рівні (ns2np2). 
Тому в своїх сполуках вони можуть виявляти ступені окиснення від -4 до +4. 
Радіуси атомів цих елементів закономірно зростають в ряду від С до Рb і тому, 
перші два елементи - типові неметали,   Германій   проявляє   проміжні   
властивості,   а   Станум   і Плюмбум - типові метали. 

Карбон належить до поширених елементів Земної кори. По поширеності 
він стоїть на 11 місці, його масовий кларк дорівнює 0,3%. Карбон входить до 
складу всіх органічних речовин з яких побудовані всі живі організми, являється 
основою рослинного світу. Природний Карбон має два стабільних ізотопи: І2

6С і 
13

6С. В атмосфері Землі під дією космічних променів постійно утворюється 
радіоактивний ізотоп І4С, який включається в кругообіг Карбону і входить до 
складу всіх рослинних і тваринних організмів. Ізотоп 14С - β-радіоактивний, 
тому по інтенсивності β -випромінювання рослинних і тваринних залишків 
можна визначити час їх виключення із кругообігу Карбону (смерті). 

Значна кількість Карбону міститься і у вигляді неорганічних мінералів: 
перш за все це вапняки – СаСО3 (вапняк, мармур, крейда, ісландський шпат), 
доломіт – СаСО3·МgСО3, магнезит – МgСО3, малахіт – Сu2(ОН)2СО3 та інші 
мінерали. Карбон має чотири природні алотропні відозміни - алмаз, графіт, α- і 
β-кумулени і фурулени, Що не так давно отримані штучно. Алмаз – 
найтвердіша речовина на Землі. В кристалічній решітці алмазу реалізується sр3-
гібридизація, всі зв'язки ковалентні і рівноцінні, алмаз не проводить 
електричного струму. 

Графіт – одна з м'яких речовин (тв. = 1), в кристалічній решітці 
реалізується sр2-гібридизація, зв'язки в площині плоских шестикутників 
рівноцінні і міцні, але зв'язки між шарами шестикутників в 2,5 рази довші і 
тому графіт м'який, α - і β -кумулени мають лінійні молекули в яких чергуються 
одинарний і потрійний зв'язки або всі зв'язки рівноцінні – подвійні (α-кумулен) 
(≡ С – С ≡ С –) і β-кумулен (= С = С = С = С = ). Фурулени (С60 і більше) 
являють собою об'ємно замкнуті шароподібні структури, які побудовані з рядів 
шестикутників та п'ятикутників, одержані штучно. 

Графіт - це кристалічна, чорна, жирна на дотик тверда речовина з 
густиною 2,2 г/см3; алмаз - прозорий безбарвний кристал з густиною 3,5 г/см3; 
карбін - чорний кристалічний порошок з густиною 1,9 г/см . Алмаз при 185О-
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2000°С без доступу повітря перетворюється в графіт. Зворотній процес протікає 
частково при 2000~З000°С і тиску 6·106-107 кПа в присутності каталізатора. 

В більш менш чистому вигляді Карбон знаходиться в покладах графіту, 
кам'яного та бурого вугілля, горючих сланців. У вигляді простих   гідрогенних   
сполук   входить   до   складу   нафти,   торфу, природних газів. 

Хімічні властивості. Карбон має на валентному електронному рівні 
2з22р2-електрони і в сполуках може проявляти ступені окиснення -4, -2, +2 та 
+4. 

Карбон горить на повітрі і утворює два оксиди СО та СО2. При 
підвищеній температурі Карбон взаємодіє з більшістю металів та неметалів, 
утворюючи різні карбіди. Карбон при підвищених температурах є сильним 
відновником і застосовується в промисловості для відновлення оксидів металів 
з метою одержання чистих металів. Карбон може відновлювати різні 
оксигеновмісні солі металів, утворюючи інші солі. Взаємодіючи з парами води - 
утворює водяний газ, цінний реагент великотонажного органічного синтезу. 
Карбон окиснюється кислотами окисниками до СО або СО2. 

 
Са + С = СаС2; 

СаО + ЗС = СаС2 + СО; 
4FеО + 5С = Fе3С + Fе + 4СО; 

4Аl+ЗС = Аl4С3; 
ZnО + С = Zn + СО; 

Nа2SО4 + 4С = Nа2S + 4СО; 
C + 2S = CS2; 

Н2О + С = СО+ Н2; 
С + 4HNО3(к) = СО2 + 4NО2 + 2Н2О. 

 
Карбіди класифікують по їх відношенню до води і розбавлених кислот. 

Лужні, лужноземельні та інші метали утворюють ацетилініди, метаніди, 
змішані карбіди. Карбіди перехідних металів (Ті, Nb, Та, Нf, Мо, W, та ін.) 
надзвичайно термічно і хімічно стійкі  тверді речовини, що застосовуються в 
різних галузях ракетної та ядерної техніки. 

Карбон з Оксигеном утворює два оксиди: СО - несолетвірний оксид 
(сильний відновник) і СО2 - кислотний, при взаємодії з водою утворює слабку 
двоосновну карбонатну кислоту Н2СО3. 

Карбон (II) оксид (СО) – безбарвний газ, без смаку і запаху, дуже 
отруйний, за рахунок комплексоутворення блокує в крові йон Fе (II). Добре 
горить на повітрі. Застосовується в якості сильного відновника для одержання 
ряду металів. В промисловості одержують у великих кількостях за реакцією: 

 
С + СО2 = 2СО. 

 
В лабораторії СО одержують реакцією зневоднення мурашиної кислоти:          
 

НСООН + (Н2SО4(k)) = СО + Н2О. 
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В промисловості СО у великих кількостях утворюється в складі водневого 
і генераторного газів:                  

 
С + Н2О(пар) = СО + Н2 (водневий газ); 

С + О2 (повітря) = СО + СО2 + N2 (генераторний газ); 
Fе2О3 + СО = 2Fе + СО2; 

РbО + СО = СО2 + Рb; 
СО + Сl2 = СОСl2; 

NiО + СО = Ni + СО2. 
 
Карбон (IV) оксид (СО2) - безбарвний газ, без запаху і смаку, розчиняться 

у воді з утворенням слабкої кислоти, неотруйний, але не підтримує дихання і 
горіння. 

В промисловості одержують у великих масштабах шляхом термічного 
розкладу карбонатів Кальцію та Магнію. В лабораторії СО2 отримують при дії 
кислот-неокисників на кальцій карбонат:    

 
                                  950°С 

СаСО3  ↔  СаО + СО2 (в промисловості); 
СаСО3 + 2НСl = СаСl2 + СО2 + Н2О (в лабораторії); 

СО2 + 2Мg = 2МgО + С. 
 

Карбонатна кислота - слабка двоосновна кислота, утворює два типи   солей: 
карбонати   і   гідрогенкарбонати.    
 

Значення елементів та їх сполук 
Карбон у вигляді коксу знаходить дуже широке використання в хімічній 

промисловості як найкращий і дешевий відновник. Великі його кількості 
використовуються в чорній металургії для одержання чавуну. Найбільше 
вживаними сполуками Карбону є перш за все: Nа2СО3 - сода (використовується 
для виробництва скла, мила, паперу); NaНСО3 - питна сода (галузі застосування 
- медицина, харчова промисловість); К2СО3 - поташ (використовується як 
мінеральне добриво, у виробництві скла, фотосправі, у виробництві мила). В 
промисловості "питну соду" NаНСОз і "кальциновану соду" і отримують за 
реакціями: 

NaCl + H2O + CO2 + NH3 = NaHCO3  + NH4Cl 
2NaHCO3 = Na2CO3 + СО2 + Н2О. 

Визначальну роль в природному кругообігу Карбону відіграють наземні 
рослини і фітопланктон. Вони автотрофи, асимілюють СО2 атмосфери і НСО3

- 
гідросфери, перетворюючи їх в біомасу. Річний об’єм Карбону за рахунок 
приросту біомаси і відмирання живих організмів складає біля 2∙1011 т/га. 

Одним з головних джерел надходження СО2 в атмосферу є дихання 
рослин і фітопланктону. 

Природні силікати: 
- польовий шпат – К2О · Al2О3 · 6SiО2; 
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- слюда - К2О · Al2О3 · 6SiО2 ·2Н2О; 
- азбест - 3MgO·2SiO2·2H2O; 
- каолініт (глина) -  Al2О3 ·  2SiO2 ·2Н2О; 

     -  тальк - 3MgO·4SiO2·H2O. 
Використання силікатів: 
- виробництво скла: 
6SiО2 + Na2СО3 + СаСО3 → Na2О · СаО · 6SiО2 + 2СО2. 
Скло – переохолоджений взаємний  розчин солей полікремнієвих кислот; 
- будівництво (цемент, цегла, скло, керамічна плитка, керамічні труби); 

 Елементи третьої групи. 
 До елементів III А групи відносяться Бор (В), Алюміній (Аl), Галій 

(Gа), Індій (In), Талій (Tl). 
Електронна конфігурація зовнішнього енергетичного рівня атома елементів 

– ns2 np1, це р1-елементи. У складних сполуках вони виявляють ступінь 
окиснення +3 (Бор також –3, Талій +1). 

У підгрупі зі збільшенням радіуса  атома металічні властивості 
посилюються: Бор – неметал, Алюміній – метал, але не типовий (його оксид і 
гідроксид - амфотерні), Талій – типовий метал, близький за властивостями до 
лужних. Формула оксидів цих елементів – Е2О3, гідроксидів – Е(ОН)3. 

Бор 
Бор +5 1s22s22р1. 
Кристалічний Бор має металічний блиск і виявляє властивості 

напівпровідників, прозорий. У звичайних умовах досить інертний. 
Бор добувають з борної кислоти, яка при нагріванні переходить в борний 

ангідрид В2О3, а той накалюванням з Мg або Аl відновлюється до вільного 
Бору: 

В2О3 + 3Мg = 2В + 3МgО + Q. 
При цьому Бор одержують у вигляді бурого аморфного порошку. 
Хімічні властивості: 
1. У звичайних умовах взаємодіє тільки з Флуором: 
 2В + F2 → 2ВF. 
2. При сильному нагріванні: 
                  t                                t 
2В + 3Cl2 → 2ВСl3; 4В + 3О2 → 2В2О3 – борний ангідрид; 
                t                                                     t 
2В + 3S → В2S3 – сульфід бору; 2В + N2 →2ВN – нітрид бору; 
        >1300оС                                                  t 
4В + С    →   В4С – карбід бору; 2В + Mg → MgВ2 – магній борид. 
3. З Гідрогеном Бор не взаємодіє, тому одержання гідридів Бору прямим 

синтезом неможливе. 
4. Взаємодія з концентрованими кислотами: 
В + 3НNО3 конц. = Н3ВО3 + 3NО2↑; 
2В + 3Н2SО4 конц. = 2Н3ВО3 + 3SО2↑. 
5. Взаємодія з лугами: 
2В + 2КОН + 2Н2О = 2КВО2 + 3Н2↑. 
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Утворюються солі – борати. 
    Бор  є  є  компонентом  багатьох  сплавів.  Невеликі  добавки  бору  

дають  змогу добувати  корозійно-стійкі,  механічно  міцні  і  жароміцні  сталі.  
Бором  насичують поверхневий  шар  металів  і  сплавів.  При  цьому  на  
поверхні  утворюються  тверді  і міцні  бориди  металів,  внаслідок  чого  
поліпшується  механічна  міцність  і  корозійна стійкість металу. 

 Борний ангідрид В2О3 – безколірна скловидна маса, на повітрі 
притягує вологу, у воді розчиняється з утворенням борної кислоти. Отримують 
при згоранні бору при температурі 700оС або при прокалюванні борної кислоти: 

4В + 3О2 = 2В2О3 + 690 ккал; 
2Н3ВО3 = В2О3 + 3Н2О. 
 Оксид бору застосовують для добування бору та у виробництві 

спеціального скла. 
Борна кислота Н3ВО3 – безколірна кристалічна маса, малорозчинна в 

холодній воді. Дуже слабка кислота. 
При нагріванні втрачає воду і переходить спочатку в мета борну кислоту 

НВО2, а потім в тетраборну Н2В4О7 і, на кінець, в борний ангідрид В2О3. 
Борна кислота використовуються у виробництві скла, кераміки, цементу, 

фарб, мийних  засобів,  добрив.  Також  її  використовують  як  дезинфікуючу  
дію,  її застосовують  у  медицині.   

Солі борної кислоти – борати. Розчинні у воді солі лужних металів. 
Найвідоміша бура (натрієва сіль тетраборної кислоти) - Na2В4О7 · 10Н2О – 

безбарвна кристалічна маса, при звичайних умовах порівняно малорозчинна у 
воді.  Розчинами  бури,  що  є  антисептиком,  просочують деревину. 

Галогеніди бору – безбарвні речовини, які димлять на вологому повітрі 
внаслідок гідролізу: 

ВCl3 + 3Н2О = В(ОН)3 + 3НCl. 
 При звичайних умовах знаходяться в різних агрегатних станах: 
ВF3 і ВCl3 – гази; ВВr3 – рідина; ВJ3 – тверда речовина. 
Бориди – утворюються при сплавлюванні бору з металами (наприклад, 

Мg3В2). Деякі з них (борид титану) дуже тверді і тугоплавкі. 
Карбіди бору – В6С, В4С, В2С – сполуки Бору з Карбоном. Утворюються 

при нагріванні В2О3 з вугіллям в електричній печі: за твердістю наближаються 
до алмазу. 

Нітрид бору (ВN). Використовується як абразивний матеріал. 
Сульфід бору (В2S3). Неорганічний полімер. При розчиненні у воді 

повністю гідролізується: 
 В2S3 + 6Н2О = 2Н3ВО3 + 3Н2S. 
Борани (В2Н6, В4Н10, В10Н14 тощо) утворюються при взаємодії боридів з 

кислотами. Найпростіші з них мають неприємний запах і дуже отруйні. 
Значення Бору та його сполук 
Середній вміст Бору в грунтах 1·10-3%, в рослинах - 1·10-4%. 
Бор має сильний вплив на розвиток рослин, тому його відносять до 

біогенних елементів. 
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В рослинних клітинах більша частина Бору зосереджена в клітинних 
стінках. 

Борати інгібують деякі ферментативні реакції. При недостачі бору 
проходить розпад мембран, бор чинить сильний вплив на метаболізм і 
транспорт вуглеводів. 

При недостачі Бору у рослин відмирають точки росту, проявляється 
некроз тканин, при відсутності елементу в грунті рослини не дають насіння. 

Для усунення дефіциту бору використовують борні добрива – борну 
кислоту, боросуперфосфат, бор магнієве добриво. 

При надлишку Бору виникають хвороби рослин. При високих 
концентраціях Бору в кормах спостерігаються ентерити тварин. 

Алюміній 
Аl +13  1s22s22р63s23р1. 

Основна  його  маса  входить  до  складу  алюмосилікатів – речовин, 
головними  компонентами  яких  є  оксиди  кремнію  та  алюмінію.  
Алюмосилікати входять до складу багатьох гірських порід і глин. 

Кларк Алюмінію – 8,05%. 
Третій за вмістом елемент земної кори. Зумовлює обмінну та 

гідролітичну кислотність грунту. 
Одержують в два етапи: 
1. Виділення з природних сполук (глин, бокситів) шляхом складної 

переробки безводного окису алюмінію Аl2О3; 
2. Одержання металічного Алюмінію електролізом розчину Аl2О3 в 

розплавленому кріоліті Nа3[AlF6]. 
Фізичні властивості. 
Срібно-білий, легкий метал, тягучий. У сполуках завжди 

трьохвалентний. Має високу спорідненість до кисню, сильний відновник, який 
витісняє багато металів з їх кисневих сполук. На повітрі легко окиснюється.  
Алюміній та його сплави стійкі проти дії води, слабких кислот. 

Хімічні властивості: 
1. Взаємодія з неметалами. За  звичайних  умов  реагує  з  Хлором  і  

Бромом: 2Аl + 3Сl2 → 2АlСІ3. 
  При нагріванні взаємодіє з багатьма неметалами:   

4Аl + 3О2 = 2Аl2О3;                         2Аl + 3F2 = 2АlF3; 
2Аl + N2 = 2АlN;                             4Аl + 3С = Аl4С3. 
2. Взаємодія з водою (після зняття оксидної плівки): 
2Аl +  6Н2О = 2Аl(ОН)3↓ + 3Н2↑. 
3. Взаємодія з оксидами (алюмотермія): 
                     t 
4Al + 3СО2 = 2Al2О3 + 3С. 
4. При взаємодіїі з металами утворює сплави. 
5. Взаємодія з кислотами: 
- за звичайних умов не реагує з Н2SO4 конц. та  НNО3 конц.: 
Аl + Н2SO4 конц. ≠; Аl + НNО3 конц. ≠ - пасивація; 
- з розведеною нітратною кислотою: 
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8Аl + 30НNО3 розв. = 8Al(NО3)3 + 2NН4NО3 + 9Н2О; 
- з кислотами-неокисниками: 
2Al + 6НCl  → 2AlCl3 + 3Н2↑; 
2Al + 3Н2SО4 розв. → Al2(SО4)3 + 3Н2↑. 
6. Взаємодія з лугами – утворюються комплексні сполуки: 
2Al + 2NаОН + 10Н2О → 2Nа[Al(ОН)4(Н2О)2] + 3Н2↑. 
 Алюміній оксид Аl2О3 -  біла, дуже тугоплавка речовина, температура 

плавлення = 2050оС, нерозчинна у воді. В природі зустрічається у вигляді 
прозорих кристалів мінерала корунда, забарвлені різновиди якого (червоні, 
сині) є дорогоцінними каменями – рубіни, сапфіри. Корунд займає друге місце 
по твердості після алмазу. Амфотерний. 

Алюміній гідроксид Аl(ОН)3 – біла аморфна маса, амфотерний. 
Хімічні властивості: 
1. Взаємодія з кислотами: 
Аl2О3 + 6НСl → 2AlCl3 + 3Н2О; 
 Аl(ОН)3 +  3НСl → AlCl3 + 3Н2О. 
2. Взаємодія з лугами: 
- у розплаві утворюються алюмінати: 
                                       сплав 
Аl2О3 + 2NaОН крист.      →    2NaAlО2 + Н2О; 
                                          сплав 
Аl(ОН)3 + NaОН крист.      →    NaAlО2 + 2Н2О. 
- у розчині – комплексні сполуки: 
Аl2О3 + 2NaОН + 7Н2О → 2Na[Al(ОН)4(Н2О)2], 
Аl(ОН)3 + NaОН +2Н2О → Na[Al(ОН)4(Н2О)2]. 
Солі Алюмінію. 
AlCl3 (або Al2Cl3) – алюміній хлорид. Безбарвна кристалічна сіль, на 

повітрі притягує вологу, частково гідролізується з утворенням НСl. 
Використовується як каталізатор в органічному синтезі. 

Al2(SО4)3 · 18Н2О – алюміній сульфат. Кристалічна безколірна сіль, 
легкорозчинна у воді. Використовується для очистки води. 

К2Al2(SО4)4 · 24Н2О – алюмінієво-калієві галуни (квасци). 
Найважливіша в техніці подвійна сіль Алюмінію. Безбарвні кристали, розчинні 
у воді. Використовується для дублення шкіри тощо. 

Al(С2Н3О2)3 – алюміній ацетат. Використовується для фарбування 
тканин, в медицині – для компресів, примочок тощо. 

Значення  Алюмінію та його сполук: 
- для виготовлення сплавів; 
- для захисту від корозії; 
- для виробництва сталі. 
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Питання для самоконтролю: 
 

1. Назвіть можливі ступені окиснення Нітрогену і запишіть формули 
сполук, де вони проявляються. Назвіть ці сполуки. 

2.  Алотропні модифікації вуглецю. 
3.  Напишіть реакції між алюмінієм та розбавленою нітратною кислотою. 
4.  Яка роль вуглекислого газу у життєдіяльності рослин? У чому суть 

процесу фотосинтезу? 
5. Вкажіть можливі ступені окиснення Фосфору і запишіть формули 

сполук, де вони проявляються. Назвіть ці сполуки. 
6.Скласти рівняння реакцій наступних перетворень: 

КСl→Cl2→KClO3→KClO4. 
2.2.2. Експериментальна частина 
 
Лабораторна робота №7.   ХІМІЯ   р-елементів 

Дослід №1. Одержання ортоборної кислоти із бури. 
В пробірку з 5-6 крапель гарячого насиченого розчину бури 

(Na2B4O7 10H2O) , додати 2-3 краплі концентрованої сульфатної кислоти. 
Відмітити швидке утворення кристалів ортоборної кислоти. 

Дослід №2. Гідроліз бури. 
До 5-6 крапель розчину бури добавити 2-3 краплі фенолфталеїну. 

Визначити тип середовища і написати відповідні рівняння реакцій. 
Дослід №3. Взаємодія алюмінію з розведеними і концентрованими 

кислотами. 
У три пробірки налити по 5-6 крапель розведених розчинів кислот - 

хлоридної, сульфатної і нітратної. У кожну з них помістити маленьку пластинку 
алюмінієвої фольги (приблизно однакового розміру). Відмітити, в якій з кислот 
найбільш енергійно протікає реакція.

Аналогічно виконати досліди з концентрованими розчинами даних кислот. 
Дослід №4. Взаємодія алюмінію з лугами. 
У пробірку налити 5-6 крапель розчину натрій гідроксиду і помістити 

пластинку алюмінієвої фольги. Відмітити активність взаємодії речовин. 
Дослід №5. Утворення нерозчинних карбонатів. 
До 3-5 крапель розчинів хлоридів барію і кальцію додати 2-3 краплі натрій 

карбонату.
До утворених осадів додати по декілька крапель хлоридної кислоти. 

Написати  відповідні рівняння реакцій. 
Дослід №6. Утворення гелю силікатної кислоти. 
У пробірку налити 5-10 крапель 10% розчину натрій силікату і внести 1-2 

краплі фенолфталеїну. Потім по краплях додати хлоридну кислоту до 
слаболужної реакції. Для прискорення осадження вміст пробірки перемішати 
скляною паличкою. 
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Дослід №7. Одержання аміаку і вивчення його властивостей. 
У суху пробірку з газовідвідною трубкою внести суміш кристалічного 

амоній хлориду і сухого кальцій гідроксиду. На другий кінець трубки помістити 
суху пробірку і суміш нагріти. 

Піднести до кінця газовідвідної трубки : 
11.9.1. індикаторний папірець, змочений водою, і пояснити зміну 

забарвлення; 
11.9.2. скляну паличку, змочену концентрованою хлоридною кислотою, і 

спостерігати утворення білого нальоту амоній хлориду. 
Дослід №8. Розклад амоній дихромату. 
Насипати в суху пробірку невелику кількість амоній дихромату  і підігріти 

її. Коли почнеться інтенсивний розклад солі, нагрівання припинити. 
Дослід №9. Властивості розведеної і концентрованої  нітратної кислоти. 
В пробірку з мідними ошурками прилити (під тягою): 
а) 2 - 3 мл розведеної нітратної кислоти. Скласти схему електронного 

балансу цієї реакції; 
б) 2 - 3 мл концентрованої нітратної кислоти. Спостерігати виділення газу. 

Якого він кольору? 
 Дослід №10. Одержання фосфатної кислоти. 
Внести в пробірку 1 мл розчину фосфор (5) оксиду, додати декілька 

мілілітрів води. Встановити реакцію середовища. 
Дослід №11. Одержання кисню. 
У суху пробірку насипати невелику кількість кристалічного калій 

перманганату. Обережно нагріти полум’ям спиртівки. Як виявити виділення 
кисню? 

Дослід №12. Водопоглинаюча здатність сульфатної кислоти. 
а) в пробірку налити 1 мл концентрованої сульфатної кислоти, занурити у 

неї суху скіпку. Що спостерігається? 
б) в пробірку із синіми кристалами мідного купоросу додати 1 мл  

концентрованої сульфатної кислоти. Відмітити зміну забарвлення речовини. 
Дослід №13. Нестійкість тіосульфатної кислоти. 
До 5 крапель розчину тіосульфату натрію додати рівний об'єм розчину 

хлоридної кислоти. Чим пояснити появу каламуті? Зобразити графічно формулу 
тіосульфату натрію. 

 Дослід №14. Властивості хлорного вапна. 
а) до 1 мл підкисленого розчину калій йодиду додати краплями насичений 

розчин хлорного вапна і спостерігати за виділенням вільного йоду. Додати 
декілька крапель розчину крохмалю; 

б) налити у пробірку 1 мл розчину ферум (ІІ) сульфату. Додати такий же 
об’єм лугу. До утвореного осаду додати 1 мл насиченого розчину хлорного 
вапна. Що спостерігається? 
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2.2.3. Питання проміжного контролю знань до теми 2.2. 
 

Варіант 1 
1. Написати електронну формулу атомів Бору та Алюмінію, показати роль 
вільної р-орбіталі в утворенні хімічного зв’язку. 
2. Який об’єм водню (н.у.) та яку масу натрій метаалюмінату можна 

одержати при дії розчину натрій гідроксиду масою 27,2 кг (ω=25 %) на 
надлишок металічного алюмінію? 

Відповідь: 615,4 дм3; 1394 кг. 
3. Написати рівняння реакцій одержання і гідролізу натрій силікату. 
 

Варіант  
1. Як здійснити цикл перетворень: 
C →CH4→CO→CO2→CaCO3→Ca(HCO3)2→CaCO3→CaO→Ca(OH)2. 
2. Вивести формулу звичайного скла, якщо в ньому міститься 13,8 % Na2O; 

12,7 % CaO та 73,5 % SiO2. 
Відповідь: Na2O·CaO·6SiO2. 
3. Скласти рівняння реакції розчинення сплаву олова та свинцю у: 
а) розведеній НNO3; б) концентрованій НNO3 при нагріванні. 
 

Варіант 3 
1. Скласти рівняння реакцій гідролізу: а) станум(II) хлориду;  б) 

плюмбум(II) нітрату. 
2. Скласти рівняння реакцій:        а) PbS + HNO3 →…; б) PbS + H2O2 →…. 
3. Максимально допустимим вмістом Плюмбуму у повітрі вважають 

концентрацію 10–5 мг/см3. Скільки атомів Плюмбуму знаходиться в 1 см3.  такого 
повітря? 
Відповідь: 2,9·1010 атомів. 

Варіант 4 
1. Дайте порівняльну характеристику атомів елементів підгрупи Нітрогену, 

вказавши: а) електронні конфігурації; б) валентні можливості; в) ступені 
окиснення. 
       2. Наведіть приклади реакцій приєднання і заміщення, характерних для 
амоніаку. 
       3. У воді об’ємом 5 дм3 розчинили 2,5 дм3 амоніаку (н. у.). Яка молярна 
концентрація одержаного розчину? 
Відповідь: 0,02 моль/дм3. 

Варіант 5 
1. Перетворіть схеми реакцій на рівняння окисно-відновних реакцій: 

a) Pb(NO3)2 → ... ;  б) NO + KMnO4 + H2SO4 → MnSO4 + …. 
2. Напишіть формули сполук Нітрогену з додатними значеннями с. о., які 

використовуються у ветеринарній практиці. 
        3. На суміш мідних ошурок і купрум(ІІ) оксиду подіяли концентрованою 
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нітратною кислотою, взятою у надлишку. Внаслідок реакції виділилося 26,88 
дм3 (н. у.) бурого газу. Обчисліть масову частку CuO у вихідній суміші. 
Відповідь:48,8 %. 

Варіант 6 
1. Обчисліть масу нітратної килоти з масовою часткою HNO3 60 %, яку 

можна добути з амоніаку об’ємом 1 м3 (н. у.), якщо виробничі втрати становлять 
5 %. 

Відповідь: 4,5 кг. 
2. Яку реакцію використовують для одержання фосфору? До якого типу 

вона  відноситься і яка роль SіO2 у цьому процесі? 
3. Які сполуки утворює Фосфор з Гідрогеном і активними металами? Як 

вони одержуються? 
 

Варіант 7 
1. Складіть рівняння гідролізу натрій фосфату, гідрогенфосфату та 

дигідрогенфосфату. Яке рН у розчинах цих солей? Які фосфати краще розчинні 
у воді? 

2. Закінчіть рівняння ОВР, підберіть коефіцієнти методом електронного 
балансу: P4 + Ba(OH)2 + H2O → Ba(H2PO2)2 + …. 
 

Варіант 8 
1. Які фосфати входять до складу мінеральних добрив? Як одержують 

простий, подвійний суперфосфат і преципітат? Який вміст Фосфору в цих 
сполуках (у відсотках)? 

2. За допомогою яких реакцій можна здійснити перетворення: а) Ca3(PO4)2 

→ P → P2O5 → HPO3→ H3PO4 → Ca(H2PO4)2? 
3. Напишіть формули і назви всіх відомих вам кислот, що вміщують 

Фосфор. Яка основність цих кислот і як їх добувають? 
 

Варіант 9 
1. У вигляді яких сполук Арсен, Стибій та Бісмут знаходяться у природі? 

Який загальний принцип добування цих елементів з мінералів? Написати 
відповідні реакції. 

 2. Яку масу натрій бісмутату можна одержати при окисненні хлором у 
лужному середовищі 4,66 г бісмут(III) оксиду? 

Відповідь: 5,6 г. 
3. Як реагує арсен, стибій, бісмут з хлором та киснем? Написати рівняння 

реакцій. 
 

Варіант 10 
1. Написати електронні формули атомів Окигену, Сульфуру і Селену та 

вказати їх валентні можливості. 
2. Чому оксид сульфуру(IV) і сульфітна кислота характеризуються окисно- 

відновною двоїстістю? Показати цю властивість на прикладі реакцій з 
гідрогенсульфідом і калій перманганатом. 



123 
 

        3. Який об’єм сірководню (н.у.) потрібно пропустити крізь 200 г розчину 
плюмбум ацетату з масовою часткою 16 %, щоб повністю осадити йони 
Плюмбуму у вигляді сульфіду? 
Відповідь: 2,2 дм3. 
 

Варіант 11
1. Який об’єм сульфур діоксиду, взятого за н.у. потрібно розчини у 1 дм3  води, 
щоб одержати розчин H2SO3 з масовою часткою 5 %? 
Відповідь: 14,2 дм3. 
2. Як виявити в повітрі сірководень і як його можна хімічно зв’язати? 
3. Скласти електронні формули атомів галогенів та вказати їх валентність та 
ступінь окиснення. 
 

Варіант 12 
1. Наведіть рівняння реакцій одержання вільних галогенів у промисловості 
та в лабораторії. 
2. Як змінюється сила кислот в ряді НF–НІ? Чому фторидна кислота, на 
відміну від інших кислот, є слабкою? 
3. Яка маса йоду виділяється при взаємодії надлишку калій йодиду з 300 см3 
6 %-ного розчину КМnО4 (ρ =1,04 г/см3) у кислотному середовищі?
Відповідь: 15,05 г. 

 
Варіант 13 

1. До розчину, що містить йони С1–, Вr–, І– додали розчин аргентум нітрату. 
Визначити, в якій послідовності будуть випадати в осад галогеніди Аргентуму. 
2. Пояснити утворення хімічних зв’язків у молекулах фтору, хлору. 
3. Який об’єм сульфур діоксиду, взятого за н.у. потрібно розчини у 1 дм3 води, 
щоб одержати розчин H2SO3 з масовою часткою 5 %? 
Відповідь: 14,2 дм3. 
 

Варіант 14 
1. Описати найважливіші властивості гідроген сульфіду Н2S. 
2. Закінчити рівняння окисно–відновної реакції:  AsH3 + KMnO4 + H2SO4 

H3AsO4 + … 
3. Як реагує арсен, стибій, бісмут з хлором та киснем? Написати рівняння 
реакцій. 
 

Варіант 15 
1. Закінчіть рівняння ОВР, підберіть коефіцієнти методом електронного 
балансу: PH3 + KMnO4 + H2SO4 = MnSO4 + … . 
2. На суміш мідних ошурок і купрум(ІІ) оксиду подіяли концентрованою 
нітратною кислотою, взятою у надлишку. Внаслідок реакції виділилося 26,88 
дм3 (н. у.) бурого газу. Обчисліть масову частку CuO у вихідній суміші. 
Відповідь:48,8 %. 
3. За допомогою яких реакцій можна здійснити перетворення: 
 N2 → NO →NO2 → HNO3 → NH4NO3 → NH3 →N2H4 
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Тема 2.3. 
 ХІМІЯ D-ЕЛЕМЕНТІВ 
 
2.3.1. Теоретична частина 
 
Загальна характеристика d-елементів. D-елементи – це такі елементи,  в 
атомах яких заповнюється електронами d-підрівень передзовнішнього 
енергетичного рівня (таких підгруп 10: Скандію, Титану, Ванадію, Хрому, 
Мангану, Феруму, Кобальту, Ніколу, Купруму та Цинку).   
d-елементи називають перехідними  (між s- та р-елементами). Число 

електронів на d-підрівні атомів даних елементів зростає від d1 (ІІІ-В группа) до 
d10 (ІІ-В группа). 

На зовнішньому рівні атоми d-елементів мають, як правило, по два 
електрони s2. 

Однак у дев´яти d-елементів (Nb, Cr, Mo, Ru, Rh, Pt, Cu, Ag, Au) в 
результаті «провалу» одного електрону на зовнішньому рівні залишається один 
електрон s1. В атомі Паладію має місце «подвійний провал» електронів і 
зовнішній рівень його не містить електронів s0. 

Всі  d-елементи – метали. Вищий позитивний ступінь окиснення їх 
відповідає номеру групи.    

Хімічні властивості перехідних металів. 
Метали, які необхідні для всіх живих організмів і вміст яких не перевищує 

10-5 % , називають мікроелементами. До мікроелементів відносяться Mn, Co, 
Ni, Zn, Mo і в меншій мірі  V і Cr. 

Метали-мікроелементи повинні володіти певними властивостями: 
7) вони повинні бути достатньо поширеними і достатньо розсіяними, 

тобто бути доступними для засвоєння з грунтів; 
8) вони повинні володіти мінливістю хімічних властивостей: 

утворювати комплекси з різними координаційними сферами і різними 
донорними атомами, мати різні ступені окиснення порівняльної стійкості і легко 
переходит из одного ступеня окиснення в інший. 

Такі якості, виражені в мікроелементів в різній степені, дозволяють їм в 
цілому виконувати в складі біологічно активних речовин реакції та процеси 
наступних важливих для клітини типів: 
1) ферментативний каталіз реакцій синтезу; 
2) ферментативний каталіз реакцій клітинної енергетики; 
3) процеси переносу електронів, йонів, молекул і молекулярних фрагментів; 
4) регулювання активності механізмів і систем клітини. 

Хімічні властивості  d-металів мають декілька характерних рис. 
Найважливішими серед них є наступні особливості, які дозволяють розглядати    
d-метали як єдину групу: 
1) всі d-елементи – метали, які відрізняються від s-металів меньшою 
відновлюючою здатністю та інколи хімічною інертністю; 
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2) більшість d-елементів проявляють два чи декілька ступенів окиснення, які 
можна порівняти за термодинамічною стійкістю в звичайних умовах. Це 
означає , що для них характерне велике число окиснювально-відновних реакцій; 
3) більшість d-елементів у вищих ступенях окиснення проявляють кислотні 
властивості, а в нижчих – слабко основні; 
4) самою характерною особливістю d-металів є здатність утворювати дуже 
різноманітні комплексні сполуки, більшість з яких стійкі в водних розчинах; 
5) на відміну від сполук s-металів більшість сполук d-елементів володіють 
характерними забарвленнями. 

 
 
Біогенна роль d-елементів для живих організмів . 
З відомих хімічних елементів Періодичної системи Д.І. Менделєєва 

вісімнадцять мають надзвичайно важливе значення для живих організмів. 
Шість із них: Карбон, Оксиген, Гідроген, Нітроген, Фосфор і Сульфур – є 
основою всіх біологічних систем, оскільки входять до складу білків та 
нуклеїнових кислот і елементів також необхідні для нормальної 
життєдіяльності організмів. До них відносять два неметали – Хлор та Йод і 
десять металів – Na, K, Mg, Ca, Zn, Mn, Fe, Co, Cu, Mo. Ці десять металів 
одержали назву «метали життя» або біметали. Серед них шість відносяться до 
перехідних елементів – це Cu, Zn, Mn, Fe, Co, Mo. 

Купрум. 
Cu +29   1s22s22р63s23р63d104s1. 
Атом  цього елемента, подібно  до атомів лужних металів, на зовнішньому 

енергетичному рівні має  один  електрон. Але на передостанньому рівні має  не 
8, як у лужних металів, а 18 електронів. 

Загальна формула (n-1)d10ns1, проскок s-електрона. Деякі електрони 
передостаннього рівня можуть переходити на зовнішній рівень і приймати 
участь в хімічних реакціях. Цим пояснюється змінна валентність елемента. 
Ступені окиснення: 0, +1, +2. 

Найбільш поширені в земній корі сполуки Сu з сульфуром – сульфіди. У 
природі: Cu2S – мідний блиск; CuFeS2 – мідний колчедан (вміст Сu 35%);                     
(CuОН)2СО3 – малахіт; Cu2О – червона мідна руда (куприт); СuO – тенорит. 

В земній корі вміст ≈ 0,01%. Зустрічається як у вигляді різних рудних 
утворень, так і (досить рідко) у самородному вигляді. Кларк Купруму – 

4,7·10-3%. 
Одержання: 
1) пірометалургія: 
                    tо                                                                            tо 
Сu2О + С    =   2Сu + СО;     Сu2О + СО    =   2Сu + СО2. 
2) гідрометалургія: 
CuO + Н2SO4 → CuSO4 + Н2О;  CuSO4 + Fe → FeSO4 + Cu. 
                                  електроліз 
або 2CuSO4  + 2 Н2О     →     2Cu + О2 + 2Н2SO4. 
При електролізі одержують найбільш чисту мідь. 
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У вільному стані Купрум – важкий метал рожево-червоного кольору, дуже 
ковкий і тягучий, легко прокатується в тонкі листки, добрий провідник 
електричного струму і тепла.    

Хімічні властивості: 
- взаємодія з неметалами:                                tо 
2Cu + О2 = 2CuO; Cu + Cl2 =  CuCl2; Cu + S  =   CuS. 
- взаємодія з металами – сплави; 
- з кислотами-неокисниками не реагує: 
Cu + НСl  (Н2SO4 (р)) ≠; 

        - з кислотами-окисниками: 
Cu + 2 Н2SO4 (к)  = CuSO4 + SO2 + 2Н2О; 
Cu + 4НNO3 (к) = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2Н2О; 
3Cu + 8НNO3 (р) = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4Н2О; 
- на повітрі в присутності СО2 повільно окиснюється: 
2Сu + СО2 + О2 + Н2О = (СuОН)2СО3 
                                         зелений наліт 
- до лугів Cu стійкий і з ними не реагує. 
Використання Купруму та  сполук: 
- для виробництва різних сплавів (бронзи, мельхіору, латуні тощо); 
- сполуки міді використовують, внаслідок токсичності , як пестициди; 
- у вигляді аквакомплексу [Сu(H2O)4]SO4 . Н2О застосовується як фунгіцид; 
-у вигляді суміші розчину Купрум (ІІ) сульфату з Кальцій гідроксидом 

(бордоська рідина) використовують як засіб боротьби із збудниками хвороби 
плодових культур. 

Біологічна функція.   Купрум відноситься до мікроелементів. В організмах 
рослин стимулює фотосинтез, дихання і вуглеводневий обмін , приймає участь 
у відновленні та фіксації азоту, побудові стінок клітини , контролює баланс 
вологи в судинах та утворенні ДНК і РНК. Важливе значення йонів Купруму в 
окисно-відновних процесах рослинних організмів. Недостача Купруму в грунті 
викликає різні захворювання рослин. В таких випадках потрібно застосовувати 
мікродобриво (як правило , це відходи від переробки мідновмісних руд , а також 
солі Купруму). 

Необхідний Купрум в організмах тварин і людини. Входить до складу 
ферментів, вітамінів , гормонів , деяких білків та інших біологічно активних 
речовин. Купрум специфічно впливає на синтез гемоглобіну та утворення 
еритроцитів. Недостача Купруму в організмі тварин прводить до появи анемій. 
Увеликих кількостях сполуки купруму токсичні , а значить шкідливо впливають 
на живі організми. Використовуючи препарати Купруму  у годівлі тварин , слід 
враховувати антагонізм, що існує між Купрумом і деякими іншими хімічними 
елементами, такими як Цинк, Ферум , Молібден. 

 Цинк. 
 Zn + 30  1s22s22р63s23р63d104s2 
 В атомі цинку d – підрівень другого ззовні електронного шару цілком 

заповнений і стабільний , а отже видалення з нього електронів потребує дуже 
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великої затрати енергії. Тому розглядуваний елемент виявляє у своїх сполуках 
ступінь окиснення +2. 

Характерною особливістю елемента Цинку є його схильність до 
комплексоутворення. 

Головні природні сполуки Цинку, з яких його добувають – мінерали галмей  
ZnCO3  і цинкова обманка  ZnS.  Кларк Цинку 8,3·10-3%. У грунтах вміст Цинку 
не перевищує 65 мк/кг, а в засвоюваних формах – 0,03-20,0 мг/кг грунту. 

Одержання: 
-пірометалургія: 
                      tо                                                                    tо 
2ZnS + 3О2  =  2ZnO + 2SO2;   ZnO + С  =  Zn + СО. 
 
 
Хімічні властивості: 

       -взаємодія з неметалами: 
                tо                                                    tо                                            tо 
Zn + Cl2  =  ZnCl2;    2Zn + О2  =  2ZnO;   Zn + S  =  ZnS; 
- з металами – утворює сплави; 
- з кислотами-неокисниками: Zn + 2НCl = ZnCl2 + Н2 ↑; 
- з кислотами-окисниками: 
4Zn + 5Н2SO4 (к)  = 4ZnSO4 + Н2S + 4Н2О; 
4Zn + 10НNO3 (розв.)  = 4Zn(NO3)2 + NH4NO3 + 5Н2О; 
- з лугами: 
Zn + 2NaOH + 2Н2О = Na2[Zn(ОН)4] + Н2 ↑. 
Оксид та гідроксид цинку також амфотерні, як і метал: 
ZnO + Н2О ≠; 
                          tо, сплав 
ZnO + 2NaOHкр     =    Na2ZnО2 + Н2О; 
ZnO + 2NaOH + Н2О =  Na2[Zn(ОН)4]; 
Zn(ОН)2 + 2NaOH =  Na2[Zn(ОН)4]; 
ZnO + 2НCl = ZnCl2 + Н2О; 
Zn(ОН)2 + H2SO4 = ZnSО4 + 2Н2О.           tо 
Гідроксид термічно нестійкий:  Zn(ОН)2 = ZnO + Н2О. 
Солі гідролізуються. 
Використання цинку та його сполук: 
- сплави з металами (захищають залізо від корозії); 
- оксид цинку – біла фарба (цинкові білила), як наповнювач каучуку, 

целюлози, пластмас, для виготовлення спеціальних сортів скла, медичних 
мазей; 

- ZnSO4 – як в’яжуча речовина, як очні краплі у вигляді розбавлених водних 
розчинів; 

- ZnCl2 – для відбілювання тканини, для виготовлення мінеральних фарб, 
очистки поверхні при пайці латуні, Cu, Fe; 

- ZnS – для виготовлення білої мінеральної фарби – літопону, для 
виготовлення речовин, які світяться. 



128 
 

Біологічна функція цього мікроелемента полягає у діяльності різних 
мікроелементів, що приймають участь в гідролізі білків, полісахаридів , ліпідів, 
АТФ та інших біологічно важливих органічних речовин будь-якої клітини, а 
також синтез ДНК і рибосом. При нестачіЦинку в рослинах спостерігається 
порушення обміну білків та вуглеводів, розладнуються функції окисно-
відновних ферментів, може знижуватись вміст хлорофілу. Особливо значна роль 
Цинку у підвищенні стійкості рослин до несприятливих погодних умов. 

В організмі тварин і людини Цинк є незамінним металокомпонентом 
ферментних систем, входить до складу гормону інсуліну. Біологічна роль Цинку 
пов’язана з діяльністю залоз внутрішньої секреції , де він в основному 
концентрується. Порушення обміну Цинку в організмі пов’язано також з такими 
хворобами як лейкемія, атеросклероз, ендемічний зоб. 

Сполуки Цинку використовують і у ветеринарії: Цинк оксид входить до 
складу мазей для лікування деяких шкірних захворювань; Цинк хлорид і Цинк 
сульфат використовують як в’яжучі матеріали та дезінфікуючі засоби. Здатність 
Цинку підвищувати загальний рівень енергетичних процесів і захисні реакції 
організму розкриває перспективи його як стимулятора фізіологічних процесів у 
сільськогосподарських тварин. 

Молібден. 
Мо +42 1s22s22р63S23р63d 104s2 4p6 4d5 5s1. 
Для молібдену характерні в сполуках ступені окиснення +4 і +6. Такі 

сполуки достатньо стійкі і найбільш поширені. Головною сполукою Молібдену 
є молібденіт або молібденовий блиск  MoS2 - мінерал, який дуже схожий за 
зовнішнім виглядом на графіт і довгий час його вважали таким. У1778р. Шеєле 
показав, що при обробці молібденового блиску нітратною кислотою 
утворюється білий залишок , що має властивості кислоти. Шеєле назвав його 
молібденовою кислотою і зробив висновок,  що сам мінерал є сульфідом нового 
елемента. Через п’ять років цей елемент було добуто у вільному стані 
прожарюванням молібденової кислоти з деревним вугіллям. 

В літосфері Молібдену міститься 3.10-4 мас.%. 
 Чистий Молібден добувають методом порошкової металургії, 

відновлюючи воднем його оксид (VI): 
MoO3 + 3H2 = Mo + 3H2O 

 
Хімічні властивості: 

        - при звичайних температурах стійкий на повітрі; 
-  при нагріванні взаємодіє з галогенами і киснем, утворюючи вищі 

галогеніди MoF6 , MoCl6 ,MoBr6 та оксид  MoO3 ; 
-  оксид легко розчиняється в розчинах сильних лугів з утворенням 

розчинних у воді молібдатів: MoO3 + 2NaOH = Na2MoO4 +  H2O      
-  при підкисленні сильно розведених розчинів молібдатів утворюється 

мало розчинна у воді молібденова кислота: 
Na2MoO4 + Н2SO4 = H2MoO4 + Na2SO4 

 
 



129 
 

Біологічна функція. 
Основна фізіологічна особливість Молібдену – здатність брати участь у 

процесі фіксації молекулярного азоту бульбочковими бактеріями бобових 
рослин, в чому головну роль відіграє фермент нітрогеназа, до складу якого 
входить молібден.  Іншою важливою фізіологічною особливістю Молібдену є 
участь у відновленні нітратів та синтезі амінокислот в рослинах за допомогою 
ферменту нітротредуктази, до складу якого він входить. 

Рослини поглинають Молібден в основному у вигляді йонів MoO4
2- , а Мо5+ 

активно фіксується гуміновою кислотою. 
Молібден позитивно впливає на вуглеводневий обмін, синтез хлорофілу, 

каротину, аскорбінової кислоти, впливає на інтенсивність окисно-відновних 
процесів у рослинах. 

У тваринних та людському організмі Молібден позитивно впливає на 
синтез гемоглобіну, сприяє утворенню вітамінів С і В12 , стимулює ріст, 
підвищує імунобіологічні захисні сили організму. 

Манган. 
Мn +25 1s22s22р63s23р63d 54s2 
В своїх сполуках Манган проявляє всі ступені окиснення від +2 до +7. 
 Елемент побічної підгрупи VII групи Періодичної системи елементів Д. І. 

Менделєєва, більш поширений у природі ніж Хром (масовий кларк — 9·10-2%). 
Займає 14 місце за поширеністю елементів в природі. Після Феруму — другий 
важкий елемент, що міститься в земній корі. Представлений виключно у 
зв'язаному стані наступними мінералами: МnО2·пН2О (піролюзит), МnО(ОН) 
(манганіт), Мn3О4 (гаусманіт), МnСОз (родохрозіт), Мn2О3·МпSіO3 (брауніт). 

Марганець одержують при доменному процесі у вигляді стопів з залізом – 
фероманганових сплавів, які застосовують для легування різних сталей, або за 
реакцією алюмотермії, як і хром. Україна за запасами манганових руд і 
виробництві марганцю займає одне з перших місць у світі. 

Марганець – твердий, сріблястий метал з густиною 7,44 г/см3 , має 
температуру плавлення 1244 °С, характеризується кубічною кристалічною 
решіткою. 

Хімічні властивості: 
- металічний марганець реагує з кислотами-окисниками і неокисниками, 

утворюючи відповідні солі: 
 

Мn + 2НСl = МnСl2 + Н2; 
3Мn + 8НNО3(р) = ЗМn(NO3)2 + 2NО + 4Н2О; 

- з  Оксигеном  утворює  ряд  оксидів:  МnО,  Мn2О3 - основні, МnО2 - 
амфотерний, Мn2О7 - кислотний. Останні три оксиди характеризуються 
окиснювальними властивостями. Найважливіший з них МnО2 - нерозчинна у 
воді сполука, застосовується як сильний окисник в кислому середовищі: 

 
МnО2 + 4НСl = МnСl2 + Сl2 + 2Н2О; 
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- при сплавлянні Манган (ІV) оксиду з карбонатами лужних металів на 
повітрі або в присутності окисників можна отримати солі Мангану (VI). Вони 
нестійкі у воді, але досить стійкі в лужному середовищі, як і МnО2 є сильними 
окисниками в лужному середовищі: 

 
МnО2 + О2 + 2К2СО3 = 2К2МnО4 + 2СО2; 

ЗК2МnO4 + 2Н2О = МnО2 + 2КМnО4 + 4КОН; 
К2МnО4 + 2КJ + 2Н2О = J2 + МnО2 + 4КОН. 

 
- найвищий ступінь окиснення +7 Манган має в Калій перманганаті 

КМnО4. Це добре розчинна у воді сіль фіолетового кольору — дуже сильний 
окисник. В залежності від рН середовища Калій перманганат відновлюється до 
різних ступенів окиснення і має різну окиснювальну дію. Так при реакціях з 
відновниками в кислому середовищі Манган (VII) відновлюється до Мангану 
(II); в нейтральному середовищі — до Мангану (IV), а в лужному — до 
Мангану (VI), наприклад: 

 
2КМnО4 + 1ОКІ + 14Н2SО4 = 12К2SО4 + 5І2 + 2МnSО4 + 14Н2О; 

2КМnО4 + 6КІ + 4Н2О = 8КОН + ЗІ2 + 2МnО2; 
2КМnО4 + 2КІ + 2КОН = І2 + 2К2МnО4 + Н2О. 

 
 Манган використовують для виготовлення спеціальних сплавів в чорній 

та кольоровій металургії. 
Біологічна функція. 
Манган – важливий мікроелемент. Фізіологічна дія його в живих 

організмах полягає у здатності змінювати ступені  окиснення і, завдяки цьому, 
приймати участь в окисно-відновних процесах внутрішньоклітинного обміну 
речовин. Приймає участь у відновлювальних реакціях фотосинтезу і 
окислювальних реакціях дихання рослин, сприяє фіксації атмосферного азоту і 
зростанню кількості амінокислот, сприяє інтенсивному обміну фосфору РНК і 
ДНК, а також фосфору, що входить до складу фосфоліпідів. Манган має 
позитивний вплив  на синтез і вміст цукрі в листках, корінні, стеблах рослин. 

Манган є важливим елементом і для тварин. Через ферменти, гормони та 
деякі вітаміни Манган активно впливає на такі функції організму як жировий, 
білковий та вуглеводний обміни, обмін вітамінів В1 і Е, запобігає розвитку 
авітамінозу тощо. 
Нестача Мангану в кормах негативно впливає на стан сільськогосподарських 
тварин.                                               

Ферум. 
Fe+26 1s22s22р63s23р63d 64s2 
Ферум має на останніх валентних підрівнях 8 електронів (3d64s2 -

конфігурація). Проявляє в хімічних сполуках ступені окиснення +2 та +3, 
значно рідше +4 та +6 і нещодавно були отримані сполуки Феруму з ступенем 
окиснення +8. 
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 Це один з найпоширеніших елементів земної кори, займає четверте місце 
після Оксигену, Силіцію та Алюмінію, масовий кларк становить 4,7%. Ферум 
досить хімічно активний елемент,  в чистому вигляді в природі практично не 
зустрічається. Основна маса Феруму в природі знаходиться у вигляді сполук з 
Оксигеном, це Fе2Оз (гематит), Fе3О4 (магнітний залізняк), Fе2О3·пН20 
(лимоніт), FеСОз (сидерит), FеS2 (пирит), СuFеS2 (мідний колчедан) і інші руди. 

Залізо – білий, сріблястий метал, пластичний, плавиться при температурі 
1539СС, має густину 7,87 г/см3. В чистому стані добре тепло- та 
електропровідний. В стані червоного жару добре піддається    куванню,    
зварюванню,    прокату, володіє феромагнітними властивостями. Має три 
алотропні модифікації α-Fe – до 911 °С, 𝛾-Fe – до 14ОО°С і 𝛿-Fe – вище 1400°С. 
Чисте залізо в присутності вологи не ржавіє. 

 
 
Одержання 
В промисловості чисте залізо майже не виробляють. Хоча в 70-х роках був 

розроблений метод одержання "кричного" заліза за реакцією: 
 

Fе3О4 + Н2 = Fе + Н2О. 
 
Він давав змогу одержати метал для спеціальних цілей, в якому були 

відсутні домішки Карбону, Фосфору, Сульфуру та Ферум карбіду (FезС). 
В промисловості у великих масштабах (Україна за 2000 рік виробила 33 

млн.т. сталі) виробляють чавун і різні види сталей. Чавун – це сплав на основі 
Феруму, що містить 1,3-6% Карбону, Фосфор та Сульфур, Силіцій та ферум 
карбіди. Сталі – це сплави на основі Феруму, що містять 0,05-1,3% Карбону, 
елементи Фосфор, Сульфур, Силіцій та метали V, Мn, Сr, Ni, Ті, Nb, Мо, W, Со, 
Та та ін., в якості легуючих добавок, що значною мірою впливають на фізико-
хімічні властивості сталей. 

 
Хімічні властивості: 

- розчиняється в розбавлених кислотах-неокисниках і пасивується 
концентрованими сульфатною і нітратною кислотами, але при нагріванні 
взаємодіє і з ними: 

Fe + 2НСl = FeCl2 + Н2; 
                                                                t 

         2Fe + 6H2SO4(K) = Fe2(SO4)3 + 3SO2 + 6H2O. 
 

- при   підвищених   температурах   взаємодіє   з   водним диоксигеном,    
галогенами,    Сульфуром,    Карбоном. Стійкий до розплавлених лугів: 

4Fe + 2Н2О + 4СО2 + ЗО2 = 4Fe(OH)CO3; 
Fe + S = FeS; 

4Fe + 3O2 = 2Fe2O3; 
2Fe + 3Cl2 = 2FeCl3; 

3Fe + 4H2O (пара) = Fe3O4 + 4H2. 
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- ферум утворює декілька оксидів: FeO, Fe2O3, Fe3O4. Ферум (II) оксид має 

основні властивості, Ферум (III) оксид – амфотерний, а Fe3O4 – це змішаний 
оксид, який можна розглядати як FeO·Fe2O3 або Fe(FeO2)2 – Ферум (II) 
метаферит. 

 
- ферум (II) гідроксид характеризується основними властивостями і не 

розчиняється в лугах, Ферум (III) гідроксид – амфотерний: 
 
Fe(OH)3 + КОН = KFe(OH)4; 
Fe(OH)3 + ЗКОН = K3[Fe(OH)6]; 
Fe(OH)3 + КОН = KFeO2 + 2Н2О; 
Fe(OH)3 + ЗКОН = К3·FеО3 + ЗН2О. 
 

- сполуки   Феруму (II)  під дією  окисників  легко  переходять в сполуки 
Феруму (ІІІ): 

 

4Fe(OH)2 + О2 + 2Н2О = 4Fe(OH)3; 
4FeSO4 + H2SO4 + О2 = 2Fe2(SO4)3 + 2Н2О; 

          4FeSO4 + 2Н2О + О2 = 4Fe(OH)SO4. 

Біологічні функції. 

Дуже важлива біологічна роль Феруму в рослинних і тваринних 
органвзмах, а також в людському організмі. Насамперед відзначимо участь 
сполук Феруму в диханні і фотосинтезі. В організмі людини міститься біля 4г 
Феруму і три чверті з них входить  до складу  гемоглобіну. Йони Феруму 
приймають участь в процесі переносення кисню гемоглобіном від легень до 
тканин та органів. Крім того, Фурум міститься в печінці та селезінці людини та 
тварин. 

Комплексні сполуки Феруму беруть участь у перенесенні електронів під 
час фотосинтезу, у відновленні нітратів і сульфатів, утворенні хлорофілу. В 
основі багатьох важливих реакцій лежать окисно-відновні процеси з участю 
йонів Феруму. Відбуваються такі реакції за участі феровмісних ферментів 
(пероксидаза, каталаза , цитохроми тощо). 

При нестачі Феруму в організмі розвивається хвороба крові – анемія. 
Надлишкова кількість може привести до порушення діяльності серцево-
судинної системи, печінки, легенів. 

При нестачі Феруму в грунті сповільнюється синтез хлорофілу, 
затримується ріст і розвиток рослин. 

Ферум (ІІ) сульфат , або залізний купорос  FeSO4 
. 7Н2О застосовують як 

отрутохімікат. 

Кобальт. 
Со+27 1s22s22р63s23р63d 74s2 
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В стійких сполуках Кобальт проявляє ступені окиснення +2 і +3. 
Вміст Кобальту в земній корі 3·10-3%. 
Зустрічається  метал в земній корі головним чином в сполуках з миш’яком 

та сіркою - кобальтовий блиск (кобальтин) – СоАsS;  смальтин -  СоАs2. 
Блискучий білий метали з сіруватим відтінком ,важкий, тугоплавкий, 

тягучий. 
Температура плавлення  1490оС;  температура кипіння Со 3185оС. 
Менш активний ніж Ферум. 
Хімічні властивості: 

- Кобальт  стійкий до повітря; 
- в кислотах розчиняється значно повільніше ніж Ферум, утворюючи солі 

двохвалентного Со; 
- в концентрованих нітратній і сульфатній кислотах  стає  пасивним; 
- сильні луги на Кобальт не діють. 

Кисневі сполуки: 
- СоО (закис Со) – сіро-зеленого кольору  нерозчинний у воді та лугах, але 

легкорозчинний в кислотах; 
- оксид Со2О3 (темно-коричневого кольору) маює в більшій мірі окисні 

властивості, ніж Fe2О3; 
- оксид Со3О4 (або СоО·Со2О3) – порошок чорного кольору з синюватим 

або голубуватим відтінком. 
Цим оксидам відповідають гідроксиди: 
- Со(ОН)2 – рожевий колір; 
- Со(ОН)3 – темно-коричневий колір; 
Солі  Кобальту: 
СоCl2·6Н2О – кристалічна сіль темно-рожевого кольору. В залежності від 

вмісту кристалізаційної води ця сіль має різне забарвлення. Безводна сіль – 
кристали  голубого кольору, моногідрат СоCl2 · Н2О – фіолетового кольору. На 
цій властивості базується використання СоCl2 як гігрометра для визначення 
ступеня вологості повітря. 

СоSO4·7Н2О – кристалічна сіль рожево-червоного кольору, стійка на 
повітрі, легкорозчинна у воді. Безводна сіль   СоSO4 – червоний кристалічний 
порошок, який повільно розчиняється у воді. 

Кобальт утворюють багаточисельні комплексні солі. 
Використання Кобальту та  сполук: 
- кобальт входить в склад промислових сплавів, швидкоріжучих магнітних 

та жаростійких сталей; 
- кобальт – найважливіший компонент більшості кислотостійких сплавів; 
- кобальт входить в склад дуже активних каталізаторів , які використовують 

в процесі окиснення аміаку, в синтезі бензину, швидкій сушці лаків та масляних 
фарб; 

- радіоактивний ізотоп Со60 використовують в медицині як джерело гама-
випромінювання при лікуванні раку, а в техніці – як гама-дефектоскоп (замінює 
дорогий радій); 
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- на основі сполук кобальту готують масляні фарби та емалі різних 
кольорів. 

Біологічна функція. 
Кобальт – мікроелемент, основна роль якого полягає у підвищенні 

активності різних ферментів, що приймають участь в біохімічних процесах 
живих організмів. Кобальт відіграє важливу роль в обміні речовин, приймає 
участь в синтезі гемоглобіну крові людини і тварин, входить до складу вітаміну 
В12, приймає участь у фіксації атмосферного азоту бобовими 
рослинами ,позитивно впливає на врожай цукрових буряків, картоплі, 
кукурудзи. 

Елемент відіграє важливу роль в окисно-відновних процессах, обміні 
вуглеводів і жирів, підвищує використання організмом амінокислот для синтезу 
білків. 

При нестачі Кобальту у сільськогосподарських тварин зявляється – сухотка. 
Тварини втрачають аппетит, розвивається анемія, затримується розвиток 
організму. 

Екотоксична дія важких металів на тваринні організми. 
До категорії екотоксикантів включені речовини, які, мігруючи в 

навколишньому середовищі, викликають приховані, за наслідками, дії на біоту 
та людину. 

Біологічно активні речовини, які містяться в корисних копалинах, 
технічній сировині та інших продуктах техногенезу, не є екотоксикантами до 
того часу, доки вони не будуть внесені знову в літосферу у вигляді стійких 
залишкових сполук. Потрапляючи до організму, вони перетворюються в 
поглиначі енергії, яку одержує організм, змішують біологічно активні 
компоненти в органічних структурах (виступають у ролі коагуляторів колоїдних 
розчинів) і провокують розвиток непередбачуваних патологічних реакцій. 

В останні роки із загальної кількості екотоксикантів виокремилися 
речовини, які в малих дозах спричиняють сильну індукуючи або інгібіруючу 
дію на ферменти, - так звані суперекотоксиканти (хлоровані діоксини і 
дибензофурани, нітроза міни та інші). До них можна віднести також хлор- і 
фосфорорганічні пестициди, які є потенційними мутагенами і канцерогенами, 
N-нітрозаміни, а також радіонукліди і важкі метали. 

До важких металів відносять: свинець, кадмій, мідь, цинк, нікель, кобальт, 
хром, ртуть. Їх кількість в організмах визначається тисячними долями відсотка. 
Надходження і накопичення важких металів у кількості більшій за оптимальні 
норми, може призвести до небажаних наслідків. 

Майже всі важкі метали є екотоксикантами. Забруднення навколишнього 
середовища важкими металами небезпечне тим, що вони виявляють високу 
токсичність і концентруються в живих організмах. 

На відміну від органічних речовин важкі метали у навколишньому 
середовищі не розкладаються, а лише перерозподіляються між об’єктами 
природного середовища. У зв’язку з цим, як свідчать статистичні дані, кількість 
важких металів у навколишньому середовищі з кожним роком збільшується. 
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Експерементально доведено, що період напіввиведення із грунту, наприклад 
міді, складає 310-1500 років, свинцю -740-5000 років, кадмію -1000 років. 

Меркурій (ртуть) є універсальним екотоксикантом, який має згубний 
вплив на комах, тварин і людей. Яким би при цьому шляхом ртуть не 
потрапляла до грунту, завжди утворюється метил меркурій. Ця сполука є 
жиророзчинною і дуже стійкою. Тому вона є однією з найбільш отруйних форм 
ртуті. 

Ртуть має кумулятивну дію і викликає у живих організмів  хромосомні 
аберації, які можуть призводити до вроджених спотворювань, уражень 
головного мозку (особливо при великих дозах), що виявляється в обмеженні 
поля зору навіть до повної сліпоти, а також у порушенні координацій рухів. 

Кадмій – найнебезпечніший токсикант навколишнього середовища. У 
природі кадмій зустрічається у незначних кількостях, і саме тому екотоксичний 
ефект кадмію був виявлений порівняно недавно, після початку його технічного 
застосування в останні 20-30 років. 

Кадмій небезпечний у будь-якій формі – одноразове надходження до 
організму 3040 мг кадмію може  виявитися смертельним. Кадмій має 
кумулятивну дію (виводиться 1% за добу), викликає ураження нирок і нервової 
системи, порушує функції статевих органів шляхом дії на сімяні залози. 
Можливими є порушення функції легенів, має також канцерогенну дію. В 
організмі накопичується в нирках. Після досягнення концентрації 0,2 мг/кг у 
нирках зявляються симптоми невиліковних захворювань. 

Кадмій практично неможливо вивести з навколишнього середовища і він 
постійно накопичується у ньому. Обєктами акумуляції кадмію є нирки свиней, 
де його може накопичуватися до 2 мг/кг ваги. Найбільше кадмію потрапляє в 
організм людини та тварин з рослинною їжею, куди він надходить з 
грунту(70%) та з повітря (30%). 

Плюмбум є найнебезпечнішим екотоксикантом з ряду важких металів. 
Обсяг сучасного виробництва свинцю у світі складає близько 2,5 млн.т. за рік, з 
яких на поверхні землі щорічно осідає 400 тис. т. При великій кількості вмісту 
Плюмбуму в грунті (понад 50 мг/кг) має місце зменшення врожайності 
сільськогосподарських культур. При цьому проникнення свинцю в грунт у 
регіонах зрошуваних «кислотними дощами», відбувається набагато 
інтенсивніше, ніж у звичайних умовах. Свинець, подібно до інших важких 
металів, надходить у різні клітинні ферменти, в результаті чого ці ферменти не 
можуть виконувати свої функції в організмі. Субклінічні отруєння свинцем 
проявляються у неспецифічних симптомах. Спочатку відзначається підвищена 
активність і безсоння, у подальшому втомлюваність, депресії та інше. У 
практичній медицині свинцеве отруєння у більшості випадків діагностують 
неправильно і майже завжди тлумачать і лікують як психічне захворювання та 
ураження головного мозку. Часто агресивність і злочинність повязуються зі 
свинцевими отруєннями. 

Свинець добре мігрує по трофічних ланцюгах: грунт (повітря) – рослина 
– тварина – людина. 
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Кобальт – біологічно важливий елемент, присутність якого в організмі 
регулює ферментативну діяльність. Організм дуже чутливий до кількісних змін 
вмісту кобальту. Підвищений вміст кобальту в організмі може призвести до 
порушення функцій щитовидної залози, серцево-судинної системи та 
внутрішніх органів (шлунок, печінка). Вважають, що доза CoCl2 10 мг/л 
токсична для живих організмів. Малі дози кобальту в окремих випадках можуть 
стимулювати канцерогенний ефект як для людини, так і для тварин. 

Нікол – металічний Нікол, а також його сполуки призводять до утворення 
пухлин у тварин, а в людей викликають канцерогенні ефекти. Вважається, що 
канцерогенна дія нікелю пов’язана з укоріненням його в клітини, де він 
порушує ферментативний та обмінний процеси. При надходженні нікелю та 
його сполук у шлунок може розвинутися рак шлунка. 

Хром. Біологічна роль хрому в організмі до цього часу не зрозуміла. 
Присутність його у рослинах, у тканинах тварин і людей дозволяє вважати його 
мікроелементом. Металічний хром малотоксичний. Найбільш токсичні сполуки 
хрому з найвищим ступенем окиснення +6 (хром (ІV) оксид, хромати та 
біхромати тощо). При надходженні хрому в легені може розвинутися хронічна 
пневмонія. При надходженні хрому в шлунок спостерігаються розлади функцій 
шлунково-кишкового тракту, аж до гастриту та розвитку виразки 
дванадцятипалої кишки. 

Серед інших екотоксикантів, які не відносяться до важких металів, але в 
елементарному вигляді, або у вигляді сполук можуть завдавати вражаючої дії на 
біоту та людину можна виокремити Арсен та Алюміній. 

Арсен в складі пестицидів, а також у вигляді відходів друкарської 
діядьності та піротехнічних матеріалів у значних кількостях потрапляє до 
грунту. 

Арсен і його сполуки можуть викликати у живих організмів хронічні 
гепатити та цирроз печінки, ураження нервової системи, можлива поява 
галюцинацій, депресій, зниження статевої активності. Мишяк вражає внутрішні 
органи, викликаючи в них дегенеративні зміни. Канцерогенна дія мишяку 
доведена. Він викликає рак шкіри. Одна з причин виникнення раку – значний 
вміст Арсену у воді, з якою контактує шкіра живого організму. 

Алюміній. Іони алюмінію, які надходять в організм з водою та їжею у 
формі нерозчинного фосфату виводяться з фекаліями, а частково всмоктуються 
в шлунково-кишковий тракт і виводяться нирками. Якщо ж діяльність нирок 
порушена, то відбувається накопичення алюмінію організмом, яке 
супроводжується крихкістю кісток, порушенням метало обміну Ca, Mg, P, F і 
розвитком різних форм анемії. Можуть виникати і більш серйозні прояви 
токсичності алюмінію: порушення мови, провали в памяті, порушення 
орієнтації, помутніння свідомості. 

Багатократне перевищення норм вмісту Алюмінію характернее для 
поверхневих вод, в регіонах з випаданням «кислотних дощів» за рахунок 
розчинення у воді природних алюмосилікатних порід. 

Ванадій відносять до мікроелементів, які беруть участь в окисно-
відновних реакціях в організмі та в процессах кровотворення. При 
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підвищеному надходженні в організм ванадій розподіляється по всіх органах і 
тканинах, але найбільше накопичується в печінці, нирках і кістках. У людей і 
тварин може викликати в прцесі накопичення хронічне отруєння. При 
тривалому підвищеному надходженні до організму ванадій може викликати 
конюнктивіт, хронічний кашель із подальшою кровотечею, розлади зору, 
істерію,психічні захворювання, розвиток туберкульозу. Ванадій сприяє 
збільшенню кількості захворювань на грипп і запалення легенів. 

Амоній метаванадат входить до складу топографічних фарб. Ванадій є 
одним з компонентів нафти. Найсерйознішим джерелом забруднення грунту є 
відходи від спалювання бензину та мастил, які містять сполуки Ванадію. 

Цинк входить до складу багатьох ферментів та інсуліну і бере участь в 
синтезі амінокислот і кровотворенні, а також у передачі генетичної інформації. 
Його надлишок може викликати носові кровотечі, хрипоту. Цинк підвищує 
схильність до захворювань органів дихання і травлення, а завдяки своїй 
каталітичній дії підвищує токсичний ефект інших важких металів.Окремі 
органічні сполуки цинку можуть викликати стан підвищеної агресії у людей і 
тварин. 

Як походить із вищевикладеного, значення важких металів в екологічних 
прцесах суперечливе: з одного боку, вони необхідні для нормального протікання 
фізіологічних процесів, а з іншого – вони є токсичними при підвищених 
концентраціях. При значних концентраціях важких металів вони можуть 
спричинити пряму дію у вигляді гострих отруєнь живих організмів. 

 
Питання для самоконтролю: 

 
1. Чим обумовлена токсичність перехідних і важких металів? 
2. Від яких факторів залежить небезпека важких металів в конкретних умовах 
сільськогосподарського виробництва? 
3. Вкажіть, які функції (окисник чи відновник) будуть виконувати в ОВР такий 
йон чи елемент: Mn4+, Cu? 
4.  Вкажіть, які функції (окисник чи відновник) будуть виконувати в ОВР такий 
йон чи елемент: Mn2+, Cr? 
5. Вкажіть, які функції (окисник чи відновник) будуть виконувати в ОВР такi 
йони: Mn7+, Fe3+? 
6. Купрум (ІІ) гідроксид амфотерний. Написати рівняння реакцій, що це 
підтверджують. 
7. До чого приводить нестача міді в живих організмах? 
8. Які солі цинку і в якості чого використовуються у ветеринарії? 
9. Яке біологічне значення заліза? 
10. Яку хворобу у тварин викликає нестача кобальту в кормах? 
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2.3.2. Експериментальна частина 
Лабораторна робота № 8. Хімія  d-елементів 
Дослід №1. Взаємодія металів з кислотами. 
А. У пробірку помістити кусочок цинку, добавити 10-20 крапель 

концентрованої сульфатної кислоти і обережно нагріти. Скласти рівняння 
реакцій, маючи на увазі, що на першій стадії відновлення сульфатної кислоти 
утворюється Сульфур (ІV) оксид, який виявляємо за запахом, на другій – вільна 
сірка (в пробірці спостерігається каламуть). Кінцевим продуктом відновлення 
може бути сірководень (виявляємо за запахом). 

Б. Упробірку помістити стружку міді, добавити 10-20 крапель 
концентрованої сульфатної кислоти. Обережно нагріти. Пояснити причину 
утворення різних продуктів даних реакцій. 

В. Учотири пробірки налити по 5-6 крапель кислот: хлоридної (2н.), 
сульфатної (2н.), нітратної (2н.), концентрованої сульфатної. Укожну пробірку 
помістити стружку заліза. Пробірку з концентрованою сульфатною кислотою 
нагріти. Спостерігати за процессами взаємодії у пробірках. Дослідити окремі 
порції розчинів на присутність Fe2+ і Fe3+ за допомогою розчинів Калій 
гексаціаноферату (ІІ) і Калій гексаціаноферату (ІІІ). 

Дослід №2. Відновлення залізом міді та олова із розчинів їх солей. 
В одну пробірку помістити 8-10 крапель розчину Станум (ІІ) хлориду, в 

другу – Купрум (ІІ) сульфату. Укожну пробірку опустити залізний цвях, 
попередньо очищений наждачним папером. Які метали, крім вказаних, може 
витіснити залізо із розчинів їх солей? 

Дослід №3. Відновна здатність йонів перехідних металів з нижчим 
ступенем окиснення. 

 У пробірку з розчином солі Феруму (ІІ) добавити 2 краплі сульфатної 
кислоти і 1 краплю Калій перманганату. Що спостерігаєте? Довести присутність 
в добутому розчині йонів Феруму (ІІІ) дією розчину Калій або Амоній роданіду. 

Дослід №4. Окиснювальна здатність йонів перехідних металів з вищим 
ступенем окиснення. 

У дві пробірки налити по 3-4 краплі розчину FeCl3. До однієї з них додати 
розчин Калій йодиду і кілька крапель розчину крохмалю. Що при цьому 
спостерігається? 

У другу пробірку додати 3-5 крапель прозорого розчину сірководневої води 
і спостерігати за помутнінням розчину внаслідок виділення сірки. 

За допомогою Калій гексаціаноферату(ІІІ) встановити наявність у розчині 
йонів Fe2+. 

Дослід №5. Здатність перехідних металів до комплексоутворення. 
У дві пробірки внести по 2-3 краплі розчину солі Кобальту (ІІ) і декілька 

крапель концентрованого розчину аміаку до розчинення осаду основної солі. 
Розчин в одній пробірці перемішати скляною паличкою, а в другу – додати 2-3 
краплі розчину Гідрогенпероксиду. Відзначити зміну забарвлення розчинів. 
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2.3.3. Питання проміжного контролю знань до теми 2.3. 
 

Варіант 1 
1. Написати електронні формули атомів елементів Cu, Ag, Au. Вказати їх 
валентні можливості. 
2. Яку масу аргентум нітрату треба взяти, щоб приготувати 10 г 2 % розчину? 
3. Написати рівняння реакцій: а) взаємодії міді з повітрям (позеленіння мідних 
виробів); б) взаємодії міді та срібла з розведеними та концентрованими 
розчинами сульфатної та нітратної кислот. 
 

Варіант 2 
1. Визначіть масу осаду, який утвориться при зливанні розчинів, що містили 
26,8 г аргентум нітрату та 9,3 г алюмінію хлориду. 
Відповідь: 22,62 г. 
2. Пояснити суть та написати рівняння реакцій пірометалургійного та 
гідрометалургійного способів одержання міді та срібла. 
3. Написати рівняння реакцій взаємодії купрум(II) гідроксиду з надлишком 
концентрованого розчину натрій гідроксиду та з водним розчином амоніаку. 

 
Варіант 3 

1. Написати електронні формули атомів елементів Zn і Hg, та йонів Zn2+ і Hg2+. 
Вказати валентні можливості атомів, обгрунтувати здатність їх йонів виявляти 
координаційне число 4 при утворенні комплексних сполук. 
2. Написати в молекулярній та йонній формі реакції гідролізу нітратів цинку, 
меркурію(II). 
3. Розчин сулеми, який використовують у ветеринарії, готують розчиненням 1 г 
солі в 2 кг води. Яка молярна концентрація та масова частка одержаного 
розчину? (d= 1,0 г/см3). 
Відповідь:0,0018 М; 0,05 %. 
 

Варіант 4 
1. Максимально допустима концентрація парів ртуті в повітрі становить 1,10 
мг/дм3. Визначити: скільки атомів Меркурію міститься в 1 см3  повітря. 
Відповідь: 3·1010 атомів. 
2. Написати формули сполук підгрупи Цинку, які мають застосування у 
ветеринарії. 
3. Написати рівняння реакцій термічного розкладання нітратів цинку, кадмію, 
меркурію(II). 
 

Варіант 5 
1. Де розташовані Zn, Cd, Hg в ряду стандартних електродних потенціалів 
металів? Написати реакції взаємодії Zn, Cd, Hg з розведеними та 
концентрованими розчинами хлоридної, сульфатної та нітратної кислот. 
2. Напишіть рівняння реакцій: 
а)HgCl2 + NH3(розв) → ...; 
б) Hg2Cl2 + NH3(розв) →…; 
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в) Hg(NO3)2 + КІ(надл) →… . 
3. Визначити молекулярну масу і емпіричну формулу вольфрам фториду, якщо 
його пара важча за повітря в 10,3 рази. 
Відповідь: WF6. 
 

Варіант 6 
1. Напишіть формули оксидів і гідроксидів Cr, Mo, W та покажіть їх кислотно-
основні властивості на прикладі конкретних реакцій. 
2. Як змінюються окисно-відновні властивості сполук Хрому залежно від його 
ступеня окиснення. 
3. Який об’єм калій перманганату, що містить 15,804 г KMnO4 у 1 дм3  розчину, 
потрібний для окиснення 50 см3 розчину сірководню з концентрацією 0,1 моль-
екв/дм3 в кислотному середовищі? 
Відповідь: 10 см3. 

Варіант 7 
1. Як впливає величина рН на окислювальні властивості перманганату калію? 
2. В якому середовищі відбуваються наведені реакції, скласти їх повні рівняння: 
KMnO4 + H2O2 + … → MnSO4 + K2SO4 + O2 + … 
KMnO4 + MnSO4 + … → MnO2 + … 
KMnO4 + K2SO3 + … → K2MnO4 + K2SO4 + … . 
3. Де розташовані Mn, Сr, Ag в ряді стандартних електродних потенціалів. 
Навести рівняння реакцій їх взаємодії з кислотами. 
 

Варіант 8 
1. На прикладі елементів Хлору і Мангану показати різницю і подібність будови 
електронних оболонок атомів VIIА і VIIБ підгруп Періодичної системи. 
Зазначити, як це впливає на властивості їх оксидів та гідроксидів. 
2. Закінчити рівняння реакцій: 
MnO2 + NaOH→ …; 
MnO2 + H2SO4 (конц) → …; 
MnO2 + KOH + KСlO3 →… . 
3. Як впливає величина рН на окислювальні властивості перманганату калію? 
 

Варіант 9 
1. Який об’єм розчину калій перманганату з концентрацією 0,1046 моль-екв/дм3 

потрібно для окиснення в кислотному середовищі ферум(II) сульфату, 
одержаного розчиненням заліза масою 0,1242 г у розведеній сульфатній 
кислоті? 
Відповідь: 21,2 см3. 
2. Напишіть електронну формулу зовнішнього енергетичного рівня атома 
Феруму. 
3. Місце Fe у ряду стандартних окисно-відновних потенціалів. З якими 
неметалами взаємодіє Ферум? Скласти рівняння реакцій взаємодії заліза з 
хлоридною, сульфатною та нітратною (концентрованою та розведеною) 
кислотами. 
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Варіант 10 
1. Закінчити рівняння реакцій: 
FeSO4 + KCN →… Fe3O4 + H2SO4→… 
Fe2(SO4)3 + H2S → … K4[Fe(CN)6] + Cl2 → … 
2. Обчисліть масу Ферум(III) оксиду, добутого внаслідок термічного 
розкладання відповідного гідроксиду масою 18 г, якщо його ступінь 
розкладання становив 91 %. 
Відповідь: 12,25 г. 
3. Комплексні сполуки Феруму в біології та ветеринарії. 
 

Варіант 11 
1. Який об’єм розчину Ферум(III) хлориду з концентрацією 0,1 моль-екв/дм3 

необхідно взяти, щоб виділилося 0,48 г йоду з розчину калій йодиду?
Відповідь: 37,5 см3 
2. Які продукти утворяться при зливанні розчинів: а) FeCl3 та Na2CO3; 
б)Fe2(SO4)3 та (NH4)2S? Написати рівняння реакцій. 
3. Скласти формули оксидів Кобальту та Ніколу і показати їх кислотно-основні 
властивості, написавши відповідні рівняння реакції. 
 

 
Варіант 12 

1. Місце Кобальту і Ніколу в ряду стандартних окисно-відновних потенціалів. З 
якими неметалами взаємодіють Co і Ni? Скласти рівняння реакцій взаємодії 
кобальту та нікелю з хлоридною, сульфатною і нітратною (концентрованою і 
розведеною) кислотами. 
2. Який об’єм газу виділиться при розчиненні 11 г кобальт(III) гідроксиду в 
концентрованій хлоридній кислоті? Який об’єм цієї кислоти г/см3) 
витратиться? 
Відповідь: 1,12 дм3; 25,8 см3. 
3. Комплексні сполуки Кобальту і Ніколу в біології і ветеринарії. 
 

Варіант 13 
1. Як змінюються окисно-відновні властивості сполук Me(II) і Me(III) Кобальту і 
Ніколу залежно від ступеня окиснення елементів? Написати рівняння реакцій. 
2. Закінчити рівняння реакцій: 
Co2O3 + HCl → … 
Ni(OH)3 + 4H2SO4 → … . 
3. Визначити молекулярну масу і емпіричну формулу вольфрам фториду, якщо 
його пара важча за повітря в 10,3 рази. 
Відповідь: WF6. 

Варіант 14 
1. Скласти формули оксидів Кобальту та Ніколу і показати їх кислотно-основні 
властивості, написавши відповідні рівняння реакції. 
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2. Обчисліть масу металу (в т), яку можна добути з 700 т залізної руди, що 
містить 35% домішок, якщо маса чистого заліза у виплавленому металі 
становить 95%. 
Відповідь: 478,95 т. 
3. Які продукти утворяться при зливанні розчинів: а) FeCl3 та Na2CO3; б) 
Fe2(SO4)3 та (NH4)2S? Написати рівняння реакцій. 
 

Варіант 15 
1. Закінчити рівняння реакцій: 
FeSO4 + KCN →… Fe3O4 + H2SO4→… 
Fe2(SO4)3 + H2S → … K4[Fe(CN)6] + Cl2 → … 
2. Який об’єм розчину калій перманганату з концентрацією 0,1046 моль-екв/дм3 

потрібно для окиснення в кислотному середовищі ферум(II) сульфату, 
одержаного розчиненням заліза масою 0,1242 г у розведеній сульфатній 
кислоті? 
Відповідь: 21,2 см3. 
3. Напишіть рівняння реакцій: 
а)HgCl2 + NH3(розв) → ...; 
б) Hg2Cl2 + NH3(розв) →…; 
в) Hg(NO3)2 + КІ(надл) →… . 
 
 

3.4. Питання підсумкового контролю знань 
 

1. Місце хімії серед природничо-наукових дисциплін. Хімія та охорона 

навколишнього середовища. Агроекологічні проблеми хімізації АПК. 

2. Основні поняття хімії: хімічний елемент, речовина, атом, молекула, моль, 

атомна і молекулярна маса. 

3. Основні закони хімії: збереження маси і енергії, постійності складу, 

еквівалентів. 

4. Хімічний еквівалент. Еквівалентна маса. Визначення еквівалентів елементів і 

сполук. Закон еквівалентів. 

5. Мольний та еквівалентний об’єм газу. Закон Авогадро. Рівняння Менделеєва- 

Клапейрона. Універсальна газова стала. 

6. Експериментальні докази складності будови атома. Явище радіоактивності. 

Роботи Резерфорда. Постулати Бора. Двоїста природа електрона. 

7. Характеристика стану електронів в атомі системою квантових чисел. Головне, 

орбітальне, магнітне і спінове квантові числа, їх фізичний зміст. Значення, які 
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вони можуть приймати. 

8. Будова електронних оболонок атомів. Принцип Паулі. Порядок заповнення 

електронами енергетичних рівнів і підрівнів відповідно до принципу найменшої 

енергії. Правило Хунда (Гунда). 

9. Періодичний закон та Періодична система Д.І. Менделєєва. 

10. Періодична система елементів. Пояснення причини періодичності 

властивостей елементів та їх сполук на основі будови атомів. 

11. Електронні формули елементів. Положення елементів у Періодичній 

системі та електронна будова атомівs-, р-,d-,f- елементів. 

12. Радіуси атомів. Енергія іонізації. Спорідненість до 

електрона. Електронегативність. Зміна цих характеристик у періодах і групах. 

13. Основні класи неорганічних сполук. Класифікація, номенклатура, 

одержання і властивості. Графічні формули. 

14. Хімічний зв’язок . Типи хімічного зв’язку. Йонний зв’язок. Умови і 

механізм утворення. Характеристики зв’язку. 

15. Ковалентний зв’язок. Умови і механізм утворення. Характеристики зв’язку. 

16. Властивості ковалентного зв’язку. Полярність ковалентного зв’язку. 

17. Гібридизація електронних орбіталей. Поняття про геометрію молекул. 

18. Координаційний (донорно-акцепторний) зв’язок. 

19. Кристалічний і амфорфний стан речовини. Будова кристалів. Основні пар 

аметри кристалічної гратки. 

20. Типи кристалічних решіток. Властивості кристалів залежно від типу 

хімічого зв’язку. 

21. Реальні кристали, дефекти кристалів, вплив різних дефектів на властивості 

кристалічної речовини. 

22. Теплові ефекти хімічної реакції та фазових перетворень. Термохімічні 

рівняння. Закон термохімії. 

23. Ентропія та енергія Гіббса. Напрямок хімічних процесів. Термодинамічна 

умова самодовільного перебігу процесу. Термодинамічна рівновага. 
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24. Гомогенні та гетерогенні реакції. Швидкість хімічних реакцій. Залежність 

швидкості реакції від різних факторів. 

25. Залежність швидкості реакції від концентрації реагуючих речовин. Закон 

діючих мас. Константа швидкості. 

26. Вплив температури на швидкість реакції. Температурний коефіцієнт. 

Енергія активізації. РівнянняАрреніуса. 

27. Каталіз. Види каталізу. Каталізатори. 

28. Оборотні та необоротні хімічні реакції. Хімічна рівновага. Константа 

рівноваги. Принцип Ле-Шательє. 

29. Дисперсні системи та їх класифікація. 

30. Істинні розчини. Фізичні та хімічні процеси при розчиненні. Гідратна теорія 

розчинів Д. І. Мєнделєєва. 

31. Способи вираження концентрації розчинів. Розчинність. 

32. Розчини неелектролітів. Властивості розчинів. Закон Вант-Гоффа та закони 

Рауля. 

33. Розчини електролітів. Відхилення їх поведінки від законів Вант-Гоффа і 

Рауля. Ізотонічний коефіцієнт. Залежність ступеня дисоціації від ізотонічного 

коефіцієнта. 

34. Сильні та слабкі електроліти. Ступінь та константа електролітичної 

дисоціації. 

35. Ступінчата дисоціація електролітів з багатовалентними йонами. Слабкі 

електроліти. Константа дисоціації. Закон розбавлення Оствальда. 

36. Йонний добуток води. Водневий показник. Індикатори. 

37. Гідроліз солей. Фактори, що впливають на ступінь гідролізу. 

38. Окисно-відновні реакції. Ступінь окиснення. Найважливіші окисники та 

відновники. Типи окисно-відновних реакцій. 

39. Виникнення стрибка потенціалу на поверхні розділу метал-розчин. 

Електродний потенціал металу. Залежність величини електродного потенціалу 

металу від різних факторів. Рівняння Нернста. 



145 
 

40. Експериментальні величини електродних потенціалів металів. Водневий 

електрод. Ряд напруг металів. 

41. Хімічні джерела електричної енергії. Гальванічні елементи. Процеси на 

аноді, катоді, ЕРС гальванічного елемента. Типи найважливіших гальванічних 

елементів ( Вольта, Якобі-Даніеля, Лекланше). 

42. Паливні елементи. Використання досягнень хімічної науки для одержання 

альтернативних палив. 

43. Загальна характеристика елементів. Поширеність у природі, електронна 

будова, властивості простих речовин. Застосування сполук елементів у 

машинобудуванні, процесах та обладнанні агропромислового виробництва. 

44. Загальні властивості металів. Кристалічна будова металів. Електричні 

властивості металів, стан провідності. Магнітні властивості металів. 

45. Особливості будови атомів металів. Місце металів у Періодичній системі. 

Ряд напруг металів. 

46. Відношення металів до кислот і води. 

47. Відношення металів до лугів і солей. 

48. Корозія. Види корозії. Класифікація корозійних процесів. Шкода, якої 

завдає корозія народному господарству. 

49. Механізм електромагнітної корозії. Типи процесів деполяризації на катоді. 

Утворення іржі. 

50. Методи захисту металів від корозії. 

51. Визначити масову частку (%) : а) Магній сульфату в кристалогідраті солі 

MgSO4·7Н2О; б) Купрум сульфату в кристалогідраті солі CuSO4 · 5Н2О. 

52. Визначити валентність Мангану в оксиді, і мольну масу еквівалента оксиду, 

якщо 5,5 г Мангану утворюють 8,7 г оксиду. 

53. На нейтралізацію 1 г основи витрачено 0,56 дм3 Гідроген хлориду (н.у.) 

0бчисліть мольну масу еквівалента основи. 

54. Визначити валентність Мангану в хлориді, і мольну масу еквівалента манган 

хлориду, якщо 16,5г марганцю утворюють 37,8 г хлориду. 
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55. Написати рівняння реакцій Ферум(Ш)гідроксиду з хлоридною кислотою в 

результаті яких утворюються: а) Ферум дигідроксохлорид; б) Ферум 

гідроксохлорид; в) Ферум (ІІІ) хлорид. Обчислити мольну масу еквівалента 

Ферум(Ш)гідроксиду у кожній з реакцій. 

56. Визначити об’єм 96%-го розчину сульфатної кислоти (густина якого ρ = 1,84 

г/мл), необхідний для приготування 0,5М розчину. Якою є нормальність і титр 

даного розчину ? 

57. Який об’єм 15%-го розчину Калій гідроксиду (густина якого ρ = 10,8 

г/мл)можна приготувати маючи 18 г КОН. Якою є нормальність і титр даного 

розчину ? 

58. Визначити об’єм 96%-го розчину сульфатної кислоти (густина якого ρ 

=1,84г/мл) необхідний для приготування 5л 30%-го розчину. 

63. Визначити масу мідного купоросу CuSO4·7H2О, необхідну для приготування 

200 г 8%-го розчину Купрум (ІІ)сульфату. 

59. Яку масу залізного купоросу FeSO4·7H2О треба розчинити в 430,5 г води, 

щоб одержати 7,6%-ний розчин Ферум(ІІ)сульфату ? 

60. Яку масу 40%-го розчину Натрій гідроксиду треба додати до 300 г води, щоб 

одержати 10%-ний розчин NaOH ? 

61. Який об’єм 20%-го розчину Калій хлориду (ρ =1,14 г/мл) необхідно взяти для 

приготування 10 л 0,05М розчину. Визначте титр вихідного і одержаного 

розчинів. 

62. Визначити масу Натрій гідроксиду, необхідну для приготування 40 мл 10%-го 

розчину (ρ = 1,1 г/мл). Якою є молярна концентрація і титр даного розчину ? 

63. Яку масу 30%-го розчину Калій гідроксиду треба додати до 700 г води, щоб 

одержати 20%-ний розчин Калій гідроксиду? 

64. Визначити температуру замерзання розчину, який містить 46 г гліцерину в 

800 г води.    

65. Що називається ступенем дисоціації електроліту? Перерахувати фактори, які 

впливають на ступінь електролітичної дисоціації. 
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66. Що показує коефіцієнт Вант-Гоффа і? Як визначити коефіцієнт Вант-Гоффа і 

експериментальним шляхом? 

67. Яка математична залежність між ступенем дисоціації електроліту і 

коефіцієнтом Вант- Гоффа і ? 

68. Розчин, що містить 2,1 КОН в 250 г води, замерзає при мінус 0,5190С. Знайти 

коефіцієнт Вант-Гоффа і? 

69. Якщо розчинити 25,5 г ВаСІ2 в 750 г води, то отримаємо розчин, який 

замерзає при температурі  -0,756◦С . Обчислити ступінь дисоціації солі в розчині. 

70. Чому розчин закипає при більш високій температурі і замерзає при більш 

низькій температурі, ніж чистий розчинник? 

71. Тиск водяної пари при 70◦С дорівнює 31,171 Па; при тій же температурі тиск 

пари розчину, що містить в 270 г розчиненої речовини, дорівнює 30,755 Па. 

Визначити молекулярну масу розчиненої речовини. 

72. Що таке електрохімічний ряд напруг металів і що приймається за нульовий 

потенціал? 

73. Написати формулу Нернста для обчислення електричного потенціалу. 

Формула для обчислення ЕРС гальванічного ланцюга. 

74. Будова нормального елемента Вестона. Яким вимогам він повинен 

відповідати? 

75. Наведіть схеми будови електродів водневого, каломельного. хінгідронного. 
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РОЗДІЛ ІІІ 

АБЕТКОВИЙ ПОКАЗНИК ТА ДОДАТКИ 
3.1. Словник спецтермінів 

АБСОРБЦІЯ газів, об’ємне поглинання газу або пари рідиною 
(абсорбентом), яке приводить до утворення розчину. Оборотній процес 
називається десорбцією і використовується для виділення із розчину 
поглиненого газу і регенерації абсорбента. 

АВОГАДРО ЗАКОН: в рівних об’ємах різних ідеальних газів при 
однакових температурах і тиску міститься однакове число молекул. 

АВОГАДРО СТАЛА, число частинок(атомів, молекул, іонів) в 1 молі 
речовини. Позначається NA і рівна (6,022045 ± 0,000031) . 1023 моль-1. 

АДСОРБЦІЯ, концентрування речовини (адсорбата) із об’єму фаз на 
поверхні розділу між ними, наприклад із газу чи розчину на поверхні або в 
об’ємі мікропор твердого тіла (адсорбента) або на поверхні рідини. 

АКУМУЛЯТОРИ електричні, гальванічні елементи, що призначені для 
багаторазового використання. 

АКТИВАЦІЯ МОЛЕКУЛ, передача молекулам енергії, достатньої для 
подолання потенціального бар’єру, який розділяє вихідний і кінцевий стан 
системи. 

АЛІФАТИЧНІ СПОЛУКИ (спол. жирного ряду, жирні спол., ацикл. спол.), 
вуглеводні (метан, етан, етилен, ацетилен і ін.) і їх похідні (кислоти, спирти, 
аміни і ін.), вуглецеві атоми в яких зв’язані між собою у відкриті лінійні 
нерозгалужені або розгалужені ланцюги. 

АЛІЦИКЛІЧНІ СПОЛУКИ, містять в молекулах один або декілька циклів, 
що складаються з атомів карбону (за виключенням аром. сполук). 

АЛОТРОПІЯ, явище існування хімічного елемента у вигляді двох чи 
декількох простих речовин, різних за будовою і властивостями. 

АТОМНІ РАДІУСИ, ефективні характеристики атомів,які дозволяють 
наближено оцінювати міжатомні відстані в речовинах. 

БУФЕРНИЙ РОЗЧИН, підтримує певне значення рН, окисно-відновного 
потенціалу або інших характеристик середовища. 

ВАЛЕНТНІСТЬ, здатність атома приєднувати або заміщувати певне число 
інших атомів чи атомних груп з утворенням хімічного зв’язку. 

ВАЛЕНТНІ КУТИ, кути між напрямами хімічних зв’язків в молекулах і 
кристалах. 

ВНУТРІШНЯ ЕНЕРГІЯ, функція стану термодинамічної системи. Її 
існування постулюється першим законом термодинаміки. 

ВУЛКАНІЗАЦІЯ, перетворення каучуків в резину. 
В’ЯЗКІСТЬ, властивість рідин і газів створювати опір пересуванню однієї 

їх частини відносно іншої, при зсуві і ін. видах деформації. 
ГАЗИФІКАЦІЯ, перетворення органічної частини твердих горючих 

копалин (вугілля, торф, сланці) або рідких палив (нафта) в горючі гази при 
високотемпературній взаємодії з окисником (О2, повітря, водяна пара, СО2). 
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ГАЗОВА КОРОЗІЯ, характеризується утворенням на поверхні твердого тіла 
(металу, сплаву) шару продуктів хім. реакції між елементами, що входять до 
складу тіла, і елементами, що містяться в зовнішньому газовому середовищі. 

ГАЛЬВАНІЧНІ ЕЛЕМЕНТИ, хімічні джерела струму, що складаються з 
однієї гальванічної комірки, до складу якої входить електроліт, два різнорідних 
електроди і реагенти. 

ГЕССА ЗАКОН: тепловий ефект реакції залежить лише від початкового і 
кінцевого станів системи і не залежить від її проміжних станів. 

ГЕТЕРОГЕННИЙ КАТАЛІЗ, викликається каталізаторами, які утворюють 
самостійну фазу, відокремлену від реагентів межею поділу. 

ГІДРОКРЕКІНГ, каталітична переробка нафтових фракцій (висококипячих) 
і залишкових продуктів дистиляції нафти (мазут, гудрон) під тиском водню з 
метою одержання бензину, авіагасу, дизельного палива та ін. 

ГЛІКОЛІ (діоли, двохатомні спирти), спирти, що містять в молекулі дві 
групи ОН у насичених атомів карбону. 

ДЕТОНАЦІЯ, хімічне перетворення вибухових речовин, яке 
супроводжується виділенням енергії і розповсюджується по речовині у вигляді 
хвилі від одного шару до іншого із надзвуковою швидкістю. 

ДИЗЕЛЬНЕ ПАЛИВО, суміш вуглеводнів, що використовуються в якості 
палива для дизельних двигунів і газотурбінних пристроїв. 

ДИМЕРИЗАЦІЯ, утворення із однієї речовини іншої з подвоєною 
молекулярною масою (димера). 

ДИПОЛЬНИЙ МОМЕНТ молекули, характеризує електричні властивості 
молекули як системи заряджених частинок. 

ДИСТИЛЯЦІЯ (перегонка), розділення рідких сумішей, основане на 
відмінності складу рідини від складу утвореної з неї пари. 

ДИФУЗІЯ, перенесення речовини, обумовлене вирівнюванням її 
концентрації в першочергово неоднорідній системі. 

ЕЛЕКТРОДНИЙ ПОТЕНЦІАЛ, різниця електростатичних потенціалів між 
електродом та електролітом, що знаходиться з ним в контакті. 

ЕЛЕКТРОДНІ ПРОЦЕСИ, характеризуються переносом зарядів крізь межу 
між електродом і електролітом. Завжди відбуваються в двох напрямах – 
катодному і анодному. 

ЕЛЕКТРОЛІЗ, хімічні реакції, що протікають під дією електричного 
струму на електродах, занурених в розчин, розплав чи тв.електроліт. 

ЕЛЕКТРОЛІТИЧНА ДИСОЦІАЦІЯ, повний чи частковий розклад 
розчиненої речовини на іони під впливом полярних молекул розчинника. 

ЕЛЕКТРОХІМІЯ, вивчає фізико-хімічні властивості іонних систем, а також 
явища, що виникають на межі двох фаз з участю заряджених частинок (іонів і 
електронів). 

ЗАХИСНІ ПОКРИТТЯ, створюються на поверхні виробів і конструкцій для 
захисту  від корозії, окиснення, насичення газами та інших шкідливих впливів. 

ІДЕАЛЬНИЙ ГАЗ, теоретична модель газу, в якому середня кінетична 
енергія частинок багато більша середньої потенціальної енергії їх взаємодії. 
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ІНДИКАТОРИ хімічні, речовини, що змінюють забарвлення, 
люмінесценцію або утворюють осад при зміні концентрації того чи іншого 
компоненту в розчині. 

КАРБІДИ, сполуки карбону з металами, а також з кремнієм і бором. Тверді 
речовини, нерозчинні без розкладу ні в одному із розчинників. 

КАТАЛІЗ, зміна швидкості хімічної реакції речовинами (каталізаторами), 
які беруть участь в реакції, але не входять до складу кінцевих продуктів. 

КАТАЛІТИЧНИЙ КРЕКІНГ, термокаталітична переробка нафтової 
сировини з метою одержання продуктів меншої молекулярної маси (в 
основному бензину). 

КІНЕТИКА ХІМІЧНА, вчення про швидкість і механізми хімічних реакцій. 
КОКСОХІМІЯ, область хімічної технології, що займається переробкою 

кам’яного вугілля методом коксування. 
КОНДЕНСАЦІЯ, перехід речовини з газоподібного стану в рідкий або 

твердий; фазовий перехід першого роду. 
КОРОЗІЯ МЕТАЛІВ, фізико-хімічна взаємодія металу з середовищем, що 

приводить до руйнування металу. 
МОЛЕКУЛА, найменша частина речовини, що визначає її властивості і здатна до 

самостійного існування. 
МОЛЕКУЛЯРНА МАСА відносна, рівна відношенню маси молекули природного 

ізотопного складу до 1/12 маси атома 12С. 
МОНОМЕРИ, низькомолекулярні сполуки, молекули яких здатні реагувати між 

собою чи з молекулами інших сполук з утворенням полімерів. 
НІТРОСПОЛУКИ, містять в молекулі одну чи декілька NO2 – груп, зв’язаних з 

атомами карбону. 
НАПІВПРОВІДНИКИ, широкий клас речовин, питома електрична провідність 

яких (10-10 – 104 Ом-1 . см-1) менша, ніж у металів, і більша, ніж у діелектриків; на 
відміну від металів з підвищенням температури провідність напівпровідників зростає. 

ОСАДЖЕННЯ в хімічній технології, виділення твердої фази із запилених газів 
або суспензій під дією сили тяжіння, центр обіжної сили або сил електростатичного 
поля. 

ПАСИВНІСТЬ МЕТАЛУ, загальмованість реакцій металу з середовищем, 
обумовлена дією агресивних агентів (так званих пасиваторів). 

ПІРОЛІЗ, розклад органічних сполук при високій температурі (декілька сотень 
ºС). 

ПОЛІКОНДЕНСАЦІЯ, синтез полімеру, оснований на реакціях заміщення 
взаємодіючих між собою мономерів і (або) олігомерів і, який супроводжується 
виділенням низькомолекулярного продукту. 

РАДИКАЛИ ВІЛЬНІ, частинки з неспареними електронами на зовнішніх 
атомних або молекулярних орбіталях. 

РОЗЧИНИ, гомогенні системи змінного складу. Можуть бути газовими, рідкими і 
твердими. 

СПЛАВИ металів, речовини з металічними властивостями, що складаються з 
двох чи декількох елементів, з яких, по крайній мірі, один – метал. 

СУБЛІМАЦІЯ, перехід речовини з твердого стану безпосередньо (без плавлення) 
в газоподібний; фазовий перехід першого роду. 
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ТЕМПЕРАТУРА, фізична величина, що характеризує стан термодинамічної 
рівноваги макроскопічної системи. 

ТЕПЛОВИЙ ЕФЕКТ РЕАКЦІЇ, теплота, що виділяється або поглинається 
термодинамічною системою при протіканні в ній хімічної реакції при умові, що дана 
система не виконує ніякої роботи, крім роботи розширення, а температура продуктів 
реакції рівна температурі вихідних речовин. 

ТЕПЛОТА УТВОРЕННЯ (стандартна ентальпія утворення), тепловий ефект 
утворення сполук з простих речовин в їх стандартних станах. 

ТЕПЛОТА РОЗЧИНЕННЯ, тепловий ефект розчинення речовини при 
постійному тиску; залежить від концентрації речовини. 

ТЕРМОДИНАМІКА РОЗЧИНІВ, вивчає залежність властивостей розчинів від 
температури, тиску і складу. 

ТЕРМОДИНАМІКА ХІМІЧНА, вивчає хімічні реакції і фізико-хімічні процеси за 
допомогою термодинамічних методів, а також залежності термодинамічних 
властивостей речовин від їх складу, агрегатного стану і зовнішніх параметрів – 
температури, тиску і ін. 

ТЕРМОДИНАМІЧНА СИСТЕМА, будь-який макроскопічний матеріальний 
об’єкт, відокремлений від зовнішнього середовища реальними чи уявними межами і є 
предметом термодинамічного розгляду. 

ФЕНОПЛАСТИ (фенольні пластики), термореактивні пластмаси на основі 
феноло-альдегідних смол. 

ФІЛЬТРУВАННЯ, розділення неоднорідних систем за допомогою пористих 
фільтрувальних перегородок, що пропускають рідину чи газ, але затримують тверді 
частинки. 

ХІМІЧНА РІВНОВАГА, термодинамічна рівновага в системі, в якій можливі 
прямі і оборотні хімічні реакції. 

ЦАРСЬКА ГОРІЛКА, суміш концентрованих нітратної і хлоридної кислот 
(співвідношення об’ємів 1:3). Застосовують як розчинник Au i Pt, окисник в 
аналітичній хімії. 

ЯДЕРНІ РЕАКЦІЇ, перетворення атомних ядер, обумовлені їх взаємодією з 
іншими ядрами чи елементарними частинками. 
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3.2. Перелік скорочень і розшифровка 

абс. – абсолютний 

аліф. – аліфатичний 

аром. – ароматичний 

ат. м. – атомна маса 

біол. – біологічний 

в осн. – в основному 

високомол. – високомолекулярний 

ГДК – гранично допустима концентрація 

геом. –  геометричний 

геол. – геологічний 

герметич. – герметичний 

гетерог. – гетерогенний 

гігр. – гігроскопічний 

гл. – глава 

гомог. – гомогенний 

гр. – група 

ЕРС – електрорушійна сила 

експерим. – експериментальний 

електроф. – електрофільний 

елем. – елемент 

і т.д. – і так далі 

і т.п. – і тому подібне 

ІЧ – інфрачервоний 

кам.-вуг. – кам’яновугільний 

кат. – каталізатор 

конфіг. – конфігурація 

конц. – концентрація 

коеф. – коефіцієнт 

ККД – коефіцієнт корисної дії 
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крист. – кристал 

лаб. – лабораторія 

М – полярність розчину 

Магн. – магнітний 

макс. – максимальний 

мал. – малюнок 

мас. ч. – масове число 

матем. – математичний 

міжмол. – міжмолекулярний 

мех. –  механічний 

мінім. – мінімальний 

млн. – мільйон 

млрд. – мільярд 

мол. м. – молекулярна маса 

н. – нормальність розчину 

наз. – називатися 

найб. – найбільший 

найм. – найменьший 

напр. – наприклад 

низькомол. – низькомолекулярний 

НДІ – науково-дослідний інститут 

НК – натуральний каучук 

нуклеоф. – нуклеофільний 

окисл. – окиснення 

орг. – органічний 

осн. – основний 

ПАВ – поверхнево-активна речовина 

ПВХ – полівінілхлорид 

пром. – промисловий 

радіоакт. – радіоактивний 
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р-н – розчин 

р-ність – розчинність 

р-ник – розчинник 

рт. ст. – ртутний стовп 

р-ція – реакція 

с. –  сторінка 

с.-г. – сільськогосподарський 

с. г-во – сільське господарство 

синт. – синтетичний 

сист. – система 

СК – синтетичний каучук 

спец. – спеціальний 

ст. – стаття 

стаб. – стабільний 

табл. – таблиця 

тв. – твердий 

теор. – теоретичний 

техн. – технічний 

технол. – технологічний 

т-ра – температура 

тис. – тисяча 

УФ – ультрафіолетовий 

феноло-формальд. – фенолоформальдегідний 

фіз. – фізичний 

фіз.-хім. – фізикохімічний 

ф-ла – формула 

ф-ція – функція 

хім. – хімічний 

ч. – частина 

ЯМР – ядерний магнітний резонанс 
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3.3. Перелік прізвищ 

Авогадро Амадео (1776-1856 ) – італ. Фізик і хімік. 

Арреніус Сванте (1859-1927) – швецький фізико-хімік. 

Больцман Людвіг (1844-1906) – австрійський фізик. 

Бор Нільс (1885-1962) – нім. фізик. 

Бутлєров Олександр Михайлович (1828-1886) – рос. хімік-органік. 

Ван-дер-Ваальс Ян (1837-1923) – нідерландський фізик. 

Вант-Гофф Якоб (1852-1911) – нідерландський фізико-хімік. 

Вольта Алессандро (1745-1827) – італ. фізик і фізіолог. 

Вюрц Шарль (1817-1884) – франц. хіфмік-органік. 

Гей-Люссак Жозеф (1778-1850) – франц. фізик і хімік. 

Гесс Герман Іванович (1802-1850) – рос. хімік. 

Гиббс Гарри (1872-1934) – амерек. хімік. 

Дальтон Джон (1766-1844) – англ. хімік і фізик. 

Джоуль Джеймс (1818-1889) – англ. фізик. 

Зінін Макола Миколайович (1812-1880) – рос. хімік-органік. 

Кучеров Михайло Григорович (1850-1911) – рос. хімік-органік. 

Лавуазьє Антуан (1743-1794) – франц. хімік. 

Лаплас Пьєр (1749-1827) – франц. астроном, математик, фізик. 

Ле Шательє Анрі (1850-1936) – франц. фізико-хімік. 

Ломоносов Михайло Васильович (1711-1765) – великий рос. вчений. 

Менделєєв Дмитро Іванович (1834-1907) – рос. хімік. 

Паулі Вольфганг (1900-1958) – швейцар. фізик-теоретик. 

Резерфорд Даніел (1749-1819) – англ. хімік, ботанік і лікар. 

Томпсон Стенлі (1912-1976) – амер. фізик. 

Фарадей Майкл (1791-1867) – англ. фізик. 

Хеурс (Хоуорс) Уолтер (1883-1950) – англ. хімік-органік. 

Хунд Фрідріх (1896-1997) – нім. фізик. 

Хюккель Еріх (1896-1980) – нім. фізик і хімік-теоретик 

Ейнштейн Альберт (1879-1955) – фізик-теоретик. 
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3.4. Додатки  
 

Додаток А 
Періодична система елементів Д.І.Менделєєва 
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Додаток Б 
Фізичні величини, їх позначення й одиниці 

 

Фізична 
величина 

Позна-
чення 

Рівняння для  
визначення даної фізичної 

величини 
Одиниця 

Молярна маса М  кг/моль,  
г/моль 

Маса речовини т т = Мv;  т = МV/VM кг, г 

Кількість 
речовини 

v 
 v= m/M           моль 

Об'єм газу V V= v VM м3, л 

Молярний об'єм VM 
VM = V/ v 

 л/моль 

Густина   =m/V 
кг/м3, г/см3,  

г/л, г/мл 

Відносна густина 
газів 

 
D = M/2 

  D = M/29 
  D = M/32 

- 
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Додаток В 
Таблиця розчинності основ, кислот і солей у воді 

 

К
ат

іо
ни

 А н і о н и 

O
H

ˉ 

Fˉ
 

C
lˉ 

B
rˉ

 

Iˉ S2 ˉ 

SO
32 ˉ 

SO
42 ˉ 

N
O

3ˉ
 

PO
43ˉ

 

C
O

32ˉ
 

S
iO

32ˉ
 

C
H

3C
O

O
ˉ 

H+ p p p p p м м p p p м н p 

NH4
+ p p p p p ‒ p p p p p ‒ p 

Na+, K+ p p p p p p p p p p p p p 

Mg2+ н м p p p ‒ н p p н н н p 

Ca2+ м н p p p ‒ н м p н н н p 

Ba2+ p м p p p p н н p н н н p 

Al3+ н м p p p ‒ ‒ p p н ‒ н p 

Cr3
+ н н p p н н ‒ p p н ‒ н ‒ 

Zn2+ н м p p p н н p p н н н p 

Mn2+ н p p p p н н p p н н н p 

Co2+, Ni2+ н м p p p н н p p н н н p 

Fe2+ н м p p p н н p p н н н p 

Fe3
+ н м p p ‒ ‒ ‒ p p н ‒ н ‒ 

Cd2+ н p p p p н н p p н н н p 

Hg2+ ‒ p p м н н н p p н ‒ ‒ p 

Cu2+ н p p p ‒ н н p p н н н p 

Ag2+ ‒ p н н н н н м p н н н p 

Sn2+ н p p p м н ‒ p ‒ н ‒ ‒ ‒ 

Pb2+ н н м м н н н н p  н н н p 

Р – розчинна речовина                  ‒  – речовина не існує або розкладається водою 
М – малорозчинна речовина           Н  – нерозчинна речовина 
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Додаток Д 
Оксиди, їх властивості 
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Додаток Е 
Гідроксиди, їх властивості 
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Додаток Ж 
 

Кислоти, їх властивості 
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Додаток З 
 

Солі, їх властивості 
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Додаток И 
 

Взаємозв’язок між класами неорганічних сполук 
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Додаток К 
 

 Таблиця стандартних електродних потенціалів 
 

Електродний процес Е, В 

Li = Li+ + 1e 3,045 

K = K+ + 1e 2,924 

Ca = Ca2+ + 2e 2,866 

Na = Na+ + 1e 2,714 

Mg = Mg2+ + 2e 2,363 

Al = Al3+ + 3e 1,663 

Mn = Mn2+ + 2e 1,179 

Cr = Cr2+ + 2e 0,913 

Zn = Zn2+ + 2e 0,763 

Cr = Cr3+ + 3e 0,744 

Fe = Fe2+ + 2e 0,440 

Co = Co2+ + 2e 0,277 

Ni = Ni2+ + 2e 0,250 

Sn = Sn2+ + 2e 0,136 

Pb = Pb2+ + 2e 0,126 

Fe = Fe3+ + 3e 0,037 

H2 = 2H+ + 2e 0 

Cu = Cu2+ + 2e +0,337 

Ag = Ag+ + 1e +0,799 

Hg = Hg2+ + 2e +0,850 

Pt = Pt2+ + 2e +1,188 

Au = Au+ + 1e +1,692 
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