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ЗАГАЛЬНІ ЗАУВАЖЕННЯ 

Успішне засвоєння курсу хімії можливо тільки за систематичної і актив-

ної участі у процесі навчання самого студента. 

 Одним зі шляхів активізації вивчення дисципліни є збільшення часу, що 

витрачає студент на самостійну роботу, а ефект самостійної роботи буде тим 

вищим, чим краще вона організована.   

 Мета цих методичних рекомендацій – допомогти студентам у правильній 

і раціональній організації самостійної роботи під керівництвом і контролем ви-

кладачів. 

 У методичних рекомендаціях до кожної теми наведений перелік питань, 

на які студент має давати відповіді. Для контролю якості засвоєння матеріалу 

кожен студент повинен виконати індивідуальне завдання, варіанти якого наве-

дені в методичних рекомендаціях. Номер варіанта завдання відповідає порядко-

вому номеру студента у груповому журналі академгрупи. 

 

Завдання 1 

Основні поняття і закони хімії 

 

Засвоїти такий матеріал: Основні положення атомно-молекулярної тео-

рії, визначення атома, молекули. Атомна одиниця маси, відносна атомна маса, 

відносна молекулярна маса, поняття: моль, число Авогадро, молярна маса. Про-

ста речовина, хімічний елемент. Ідеальний газ, закони газового стану,  

рівняння Менделєєва – Клапейрона. Закон Авогадро і наслідок з нього.  

Валентність. Закон еквівалентів.  

Теоретична частина 

Основи атомно-молекулярного вчення вперше були викладені  

М. В. Ломоносовим (1741 р.) у праці «Елементи математичної хімії». В основі 

цього вчення лежить принцип  дискретності речовини: будь-яка речовина скла-

дається з окремих, дуже малих частинок. Відмінність між речовинами зумовле-
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на відмінністю між їхніми частинками: частинки однієї речовини однакові, час-

тинки різних речовин – різні. 

Частинки речовини перебувають у безперервному русі за будь-яких умов. 

Для більшості речовин такими частинками є молекули. 

Молекула – це найменша частинка речовини, яка має сталий склад і  

здатна зберігати основні хімічні властивості цієї речовини. 

Молекули простих речовин складаються з атомів одного хімічного еле-

мента, а молекули складних речовин – з атомів різних елементів. 

Атом – це найменша хімічно неподільна частинка хімічного елемента, 

яка зберігає його хімічні властивості. 

До складу молекул може входити різне число атомів, наприклад, молеку-

ли газів (крім інертних) переважно складаються з двох атомів, а молекули біл-

ків – з сотень тисяч атомів. 

Розміри атомів визначаються величинами порядку десятих часток   

нанометра (10 10 м). Абсолютні маси атомів і молекул дуже малі: маса атома 

найлегшого елемента (Гідрогену) становить 1,67 × 10 24 г, а маса атома одного з 

найважчих елементів – Плюмбуму – 3,4 × 10 22  г. Зрозуміло, що такими вели-

чинами оперувати незручно, тому у розрахунках використовують не абсолютні 

значення  мас атомів, а відносні. 

Відносна атомна маса елемента (Ar(X)) дорівнює відношенню маси 

атома елемента до 1/12 маси атома Карбону – 12. Маса атома C12
 дорівнює  

19,93 × 10- 27кг. Одна дванадцята маси атома Карбону – 12, дорівнює:  

2719.93 10

12


 = 1,66 × 10–27 кг, і прийнята за одну атомну одиницю маси (а.о.м.).  

Відносна атомна маса елемента – це маса його атома, виражена в атомних 

одиницях маси:   

Ar(X) = 
 
 C

X

12
1 m

m

, 

де m(X) – маса атома елемента Х, m(C) – маса атома Карбону. 

Наприклад, відносна атомна маса Гідрогену Ar(H) = 27

27

1066,1

1067,1







 = 1 а.о.м. 
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Відносна молекулярна маса речовини (Mr) – це маса його молекули, 

виражена в атомних одиницях маси: Mr(XY) = 
 

 C

XY

12
1 m

m
 = Ar(X) + Ar(Y); 

Mr(XaYb) = 
 

 C

YX

12
1

ba

m

m
 = aAr(X) + bAr(Y), де 

Mr(XY) – відносна молекулярна маса речовини XY; 

Ar(Х), Ar(Y) – відносні атомні маси елементів X і Y. 

Наприклад, Mr(H2O) = 2Ar(H) + Ar(O) = 2 × 1 + 1 × 16 = 18. 

Кількість молекул у макроскопічних тілах надзвичайно велика, тому 

прийнято зазначати не абсолютну кількість атомів і молекул, а відносну. Кіль-

кість молекул або атомів у певній речовині прийнято порівнювати з кількістю 

атомів, що містяться у 0,012 кг Карбону. Відносну кількість атомів і молекул у  

речовині характеризують фізичною величиною, яку називають кількістю  

речовини (n). Кількість речовини виражається в молях. 

 Моль – це така кількість речовини, яка містить стільки молекул, атомів, 

іонів або інших структурних одиниць, скільки міститься атомів у 0,012 кг  

нукліда Карбону 12С. 

Кількість структурних одиниць, що міститься в одному молі будь-якої 

речовини, називають числом Авогадро (NА). Число Авогадро  

становить 6,02 × 1023 моль–1. Тоді кількість речовини можна розрахувати так: 

n = N /NА. 

 Крім відносної молекулярної маси Мr, у хімії та фізиці широко застосо-

вують поняття «молярна маса М». 

 Молярною масою (М) називають масу речовини, взятої у кількості один 

моль, її виражають в грамах на моль (г/моль): 

 

М = m/n. 

 Потрібно зауважити, що кількісно молекулярна і молярна маса однакові,  

але відносна молекулярна маса – безрозмірна величина, а молярна маса має  

розмірність г/моль. 
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Ідеальний газ – це математична модель газу, молекули якого не взаємо-

діють одна з одною, їхню потенційну енергію можна не враховувати, порівняно 

з кінетичною енергією, а зіткнення молекул зі стінками сосуду та одна з одною 

абсолютно пружні.  

Рівняння стану ідеального газу – рівняння Менделєєва – Клапейрона 

PV = (m/M)RT, 

де Р – тиск, Па; V – об’єм, м3; m – маса, г; М – молярна маса, г/моль; Т – темпе-

ратура, К; R – універсальна газова стала, що дорівнює 8,314Дж/ (моль К). 

У деяких випадках зручно користуватися об’єднаним газовим законом:  

PV/Т = const (для цієї маси газу), або Р1V1/Т1 = Р2V2/Т2. 

Якщо Т = const та не змінюється маса газу, то добуток PV = const  

або Р1V1 = Р2V2. Процеси, які відбуваються за сталої температури, називають 

ізотермічними. 

Якщо V = const та не змінюється маса газу, то відношення Р/Т = const  

(закон Шарля), або Р1/Т1 = Р2/Т2, або Р1/ Р2 = Т1/Т2. Процеси, які відбуваються за 

сталого об’єму, називають ізохорними. 

Якщо Р = const та не змінюється маса газу, то відношення V/Т = const  

(закон Гей-Люсака), або V1/Т1 = V2/Т2, або V1/ V2 = Т1/Т2. Процеси, які відбува-

ються за сталого об’єму, називають ізобарними. 

Закон Авогадро: в однакових об’ємах різних газів за однакових умов 

(температури і тиску) міститься однакова кількість молекул. 

Закон Авогадро діє, коли мова йде про гази, і не діє, коли маємо справу з 

твердими і рідкими речовинами. 

Можна розрахувати об’єм, що займають 6,02 × 1023 молекул (або  

1 моль) будь-якого газу за нормальних умов (н. у.). Нормальними умовами вва-

жають температуру 0 оС і тиск 101 325 Па. 

Розрахований об’єм для будь-якого газу за н. у. дорівнює 22,4 л. 

 

Наслідок із закону Авогадро: за однакових умов один моль будь-якого 

газу займає один і той самий об’єм, який називають молярним об’ємом. 
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VM = 
V

n
, 

де  VM – молярний об’єм газу л/моль або м3/моль; 

V – об’єм цього газу, л або м3; 

n – кількість речовини в об’ємі V, моль. 

Еквівалент речовини – це реальна або умовна частинка цієї речовини, 

яка в кислотно-основній реакції звільняє один гідроген-іон або сполучається з 

ним, а в окисно-відновній реакції приєднує або звільняє один електрон. 

Наприклад, у реакції (1) 

          H2SO4     4HSO
 + Н+                                                                                (1) 

         1 молекула                    1Н+, або 

H
+

H2SO4
HSO4

-
еквівалент

   H2SO4

 

Еквівалент сульфатної кислоти дорівнює 1. 

А для реакції (2) 

          H2SO4      
2

4SO 
    + 2Н+                                                                            (2) 

         1 молекула                       2Н+ 

         1/2 молекула                   1Н+, або 

H
+

1/2 H2SO4
1/2   SO4

2-еквівалент

   H2SO4

 

Еквівалент сульфатної кислоти дорівнює 1/2. 

Отже, еквівалент речовини не є сталим і залежить від реакції, у якій ця 

речовина бере участь. 

Число, яке показує, яка частка реальної частинки речовини X еквівалент-

на одному гідроген-іону в певній кислотно-основній реакції, називається  

фактором еквівалентності речовини X. Фактор еквівалентності – це величина 

безрозмірна. У загальному вигляді фактор еквівалентності речовини X познача-

ється символом еквf (Х). 
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Величина еквf (Х)Х називається еквівалентом речовини Х, або еквіва-

лентною формою речовини X і є загальною формою позначення всіх частинок, 

які реагують у кислотно-основних або окисно-відновних реакціях.  

Еквівалент – безрозмірна величина. 

Очевидно, що фактор еквівалентності речовини в  реакціях може бути  

рівним або меншим одиниці. Якщо фактор еквівалентності дорівнює 1, то  

еквівалент ідентичний реагуючій частинці. 

Величину фактора еквівалентності кислот, основ, солей в обмінних реак-

ціях у загальному вигляді можна розрахувати за формулою 

      екв

1
(X)f

z
 ,                                                    (3) 

де  для кислот z – кількість атомів водню, які можуть бути заміщені в молекулі 

кислоти на атоми металу (основність кислоти); 

для основ z – це кількість гідроксидних груп, які можуть бути заміщені на 

кислотний залишок (кислотність основи); 

для солей z дорівнює q·n, де q – заряд катіона метала, n – кількість катіонів 

у формулі солі. 

Для визначення факторів еквівалентності окисників і відновників  

в окисно-відновних реакціях обов’язково потрібно використовувати схему  

електронного балансу. Число z для речовини в цьому випадку дорівнює числу 

прийнятих або відданих електронів молекулою речовини. 

Молярна маса речовини еквівалента – це маса одного моль речовини 

еквівалента еквf (Х)Х, що дорівнює добутку фактора еквівалентності еквf (Х) на 

молярну масу речовини X. Молярна маса речовини еквівалента має форму  

запису М( еквf (Х)Х) і обчислюється за формулою:  

 

М( еквf (Х)Х)= еквf (Х) · М(Х). 
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Наприклад, молярна маса речовини еквівалента сульфатної кислоти для 

реакції (2) має таке позначення й величину:  

М( f екв(H2SO4) H2SO4) = f екв(H2SO4) · М(H2SO4) 

М(1/2H2SO4) = 1/2 × 98 г/моль = 49 г/моль. 

Кількість речовини еквівалента n( еквf (Х)Х) – це відношення маси  

речовини до молярної маси його еквівалента: 

n( еквf (Х)Х)=
екв

(X)

( (X))

m

M f .                                          (4) 

Одиницею кількості речовини еквівалента є моль.  

Наприклад, кількість речовини еквівалента сульфатної кислоти в реак-

ції (2): n( еквf (H2SO4) H2SO4) = n(1/2H2SO4) = 1 моль, тобто 1 моль речовини 

умовно складається з еквівалентів 1/2H2SO4.  

Приклад реакції обміну – осадження 

          Na2 SO4        +          ВаС12          =        ВаSO4↓ + 2NaС1                              (5) 

          1 моль                    1 моль 

або    1 молекула            1 молекула 

          1 молекула            2 Сl–-іони 

          1/2 молекули         1 С1 -іон 

У цій реакції одному хлорид-іону еквівалентна 1/2 молекули речовини 

натрій сульфату. Один хлорид-іон еквівалентний одному гідроген-іону. Отже, 

1/2 молекули Na2SО4 еквівалентна одному гідроген-іону. Це приклад, коли  

умовна частинка певної речовини в певній реакції якимось іншим чином  

еквівалента одному гідроген-іону. Тоді еквf (Na2SO4) = 1/2, еквівалент Nа2S04 

має форму запису: еквf (Na2SO4) Na2SO4 = 1/2 Na2SO4.  

Тоді молярна маса еквіваленту має таку форму запису: 

 

М(1/2Na2SO4) = еквf (Na2SO4) · М(Na2SO4) 

М(1/2Na2SO4)= 1/2 × 142 = 71 г/моль. 
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Приклад 1. Обчисліть масу заліза, що міститься в оксиді Феруму (III) 

Fe2O3 масою 320 кг. 

 

Дано: 

m(Fe2O3) = 320 кг 

Розв’язання 

1. Визначимо кількість речовини n(Fe2O3) 

 
 
 

2 3

2 3

2 3

Fe O
Fe O

Fe O

m

n
M

. 
m(Fe) – ? 

Розрахуємо молярну масу речовини Fe2O3: 

М(Fe2O3) = 2 × 56 + 3 × 16 = 160 г/моль = 0,16 кг/моль. 

 2 3

320
Fe O 


n  = 2 × 103 моль. 

2. Визначимо n(Fe), що міститься в 2 × 103 моль Fe2O3: 

1 моль Fe2O3 містить 2 моль Fe; 

2 × 103 моль Fe2O3 – х; х = 4 × 103 моль; 

n(Fe) = 4 × 103 моль. 

3. Визначимо масу заліза m(Fe), що відповідає 4 × 103 моль Fe: 

m(Fe) = M(Fe) · n(Fe) = 0,056 кг/моль · 4 × 103 моль = 224 кг. 

Відповідь: m(Fe) = 224 кг. 

Приклад 2. При відновленні воднем 10,17 г оксиду двовалентного металу 

утворилося 2,25 г води, молярна маса еквівалента якої 9,00 г/моль. Обчисліть 

молярні маси еквівалентів оксиду і металу й атомну масу металу. Чому дорівнює 

об’єм (н. у.) водню, що прореагував у реакції? 

Розв’язання. За законом еквівалентів речовини взаємодіють і утворюються 

в кількостях, що дорівнюють кількостям їхніх речовин еквівалентів.  

Для розв’язання задачі скористуємося наслідком із закону  

еквівалентності, згідно з яким маси речовин, що реагують між собою, пропор-

ційні їхнім молярним масам еквівалента 

оксиду екв

води екв

(

(

(оксиду)оксид)

(води)вода)

m M f

m M f
 , 

оксиду екв

екв

води

( (води)вода) 10.17 9
( (оксиду)оксид) 40.7

2.25

m M f
M f

m


 
  г/моль 
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Для визначення молярної маси еквівалента металу використаємо таке спів-

відношення: 

екв екв екв( (оксиду)оксид) ( (Me)Me) ( (O)O)M f M f M f  , 

де Ме – метал; О – Оксиген.  

Розрахуємо молярну масу еквівалента Оксигену:  

екв( (O)O)M f = екв(О) (О)f М =1/2 × 16 = 8 г/моль. 

Тоді, екв( (Me)Me)M f  екв екв( (оксиду)оксид) ( (О)О)M f M f 40,7 – 8 = 32,7 г/моль. 

екв( (Me)Me)M f  екв(Me) (Me)M f ,(де екв (Me)f  – фактор еквівалентності  

металу. Оскільки метал двовалентний (отже екв (Me)f = 1/2), можна розрахувати 

молярну масу атомів металу: 

екв екв(Me) ( (Me)) / (Me) 32,7:1/ 2 65,4г/моль.  М M f f  

Молярна маса атомів металу кількісно співпадає з відносною атомною ма-

сою і дорівнює 65,4 а.о.м. – цей метал Zn. Оксид цинку – ZnO. 

Молярним об’ємом еквівалента називається об’єм, який займає за певних 

умов 1 моль еквівалента речовини. Наприклад, за нормальних умов молярний 

об’єм еквівалента кисню дорівнює 2 2 екв 2(1/ 4O ) (O ) (O )V V f 
 
= 22,4/4 = 5,6 л  

(де 2(O )V  – молярний об’єм, що дорівнює 22,4 л; екв 2(O ) 1/ 4f  ),  

а молярний об’єм еквівалента водню відповідно буде – 

2 2 екв 2(1/ 2H ) (H ) (H )V V f   22,4/2 = 11,2л ( екв 2(H ) 1/ 2f  ). 

Запишемо закон еквівалентів в об’ємному виразі: 

2Hводи

екв 2( (води)вода) (1/2H )

Vm

M f V
 . 

Розрахуємо, який об’єм водню вступив у реакцію: 

2

води 2

H

екв

(1/2Н ) 2,25 11,2
2,8л(н.у.)

( (води)вода) 9

 
  

m V
V

M f  

Відповідь: (1/2металу)=32,7г/мольM ; екв( (оксиду)оксид) = 40,7г/мольM f ; 

(металу) 65,4Аr а.о.м.; 2H =2,8л(н.у.)V . 
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Виконати завдання 

1. При розкладанні якої маси (г) бертолетової солі (2KClO3 = 2KCl + 3O2) 

утвориться: 

Номер 

варіанта 
Речовина Кількість 

Номер 

варіанта 
Речовина Кількість 

1 Cl2 1,2 × 1017 

атомів 

4 О2 1019  

молекул 

2 К 10-11 моль 5 Cl2 18 мл 

3 О2 240 м3 6 К 25 г 

 

Обчислити масу (г) таких речовин: 

Номер 

варіанта 

Речо-

вина 
Кількість 

Номер 

варіанта 

Речови-

на 
Кількість 

7 CО2 2 × 108 

атомів 

8 НCl 40 см3 (н.у.) 

9 Н2 1010 молекул 12 НВr 20 см3 (н.у) 

10 О2 28 м3 (н.у.) 13 NH3 1025 молекул 

11 НВr 1020 молекул 14 NH3 10 дм3 (н.у.) 

 

Скільки атомів Сульфуру міститься в наведених речовинах: 

Номер 

варіанта 
Речовина Кількість 

Номер 

варіанта 
Речовина Кількість 

15 H2S 10 cм3 (н.у.) 20 S 10 мг 

16 H2S 10 г 21 Na2SO4 14,2 г 

17 Na2SO3 0,5 моль 22 MgSO4 1,2 г 

18 Na2SO3 378 г 23 SO2 2 дм3 (н.у.) 

19 H2SO4 10 г 24 SO3 100 см3(н.у.) 

   25 Al2(SO4)3 20 г 

 

В усіх варіантах обчислити об’єм газів за нормальних умов, якщо це і не 

було передбачено завданням. 

У варіантах 17–19, 21, 22 обчислити об’єм SO2 або SO3 (н.у.), що знадо-

биться для утворення зазначеної кількості речовин. 
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2. При взаємодії металу з кислотою виділяється водень. За наведеними в 

умові даними обчислити відсутні величини: 

 

Номер  

варіан-

та 

Маса 

металу 

m(Me), г 

Молярна маса  

еквіваленту  

металу 

M, г/ моль 

Маса Н2 

m(H2), г 
Об’єм Н2 V(н.у.) 

1 16,8 – 0,3 – 

2 – 27,9 – 700 cм3 

3 0,376 8,99 – – 

4 0,030 – – 32 cм3 

5 3,04 – 0,252 – 

6 – 16,2 – 0,83 дм3 

7 2,28 – – 1,12 дм3 

8 3,0 – – 5,6 дм3 

9 – 12 – 0,224 дм3 

10 – 2,8 0,1 – 

 

Оксиди металу відновлюються воднем. За наведеними даними обчисліть 

молярну масу еквіваленту металу, оксиду металу та відсутні величини: 

Но-

мер 

варі-

анта 

Маса 

оксиду, 

m, г 

Молярна маса 

еквіваленту 

оксиду, 

М, г/ моль 

Молярна маса 

еквіваленту ме-

талу 

М, г/моль 

Маса H2 

m, г 

Об’єм 

Н2 

V(н.у.) 

11 1,8 – – – 833 см3 

12 8,0 – – 0,2 г – 

13 14,4 – – 0,2 г – 

14 36 – – – 1,12 дм3 

15 16 – – 0,6 – 
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3. Вважаючи газ ідеальним і приймаючи до уваги наведені в (табл. 1.1), де 

m – маса газу, г; n – число молей; Т – температура, К;  Р – тиск, П;  

V – об’єм, м3 ; розрахувати невідомі величини. 

 

  Таблиця 1 – Дані для розрахунку параметрів газу 
  

Ч/ч  

 

Газ m n T1 T2 Р1 Р2 V1 V2 

1 N2 100 – 273 273 1,013 × 105 – – 0,20 

2 Н2 – 15 273 – – 1,299 × 105 0,336 0,336 

3 Н2 6 – 298 298 – 1,49 × 105 0,085 – 

4 Cl2 – 1,4 – 300 1,164 × 104 – 0,37 0,37 

5 СО – – 273 – 1,013 × 105 1,013 × 105 0,188 0,350 

6 СО – 4,2 293 293 1,218 × 105 – – 0,100 

7 СО – 1,7 315 400 – – 0,26 0,26 

8. СО2 – – 275 400 1,27 × 106 1,27 × 106 – 0,013 

9 СО2 123,2 – 280 280 – 1,3002 × 105 0,06 – 

10 СО2 – 1,5 298 – – 4,2500 × 105 0,01 0,01 

11 СS2 – – – 490 2,138 × 105 1,746 × 105 0,042 0,042 

12 СОCl2 237,6 - 273 273 1,0131 × 105 – – 0,154 

13 H2O – 2 – 600 4,157 × 105 4,157 × 105 0,012 – 

14 H2O – – 330 330 4,988 × 106 – 0,001 65 0,004 12 

15 H2O 104,4 – – 390 1,0287 × 105 – 0,15 0,15 

16 H2S – 3 – 300 1,013 × 106 1,013 × 106 0,01 – 

17 NH3 – – 310 310 7,05 × 105 – 0,015 0,008 

18 NH3 – 5,5 298 – 2,85 × 106 2,85 × 106 – 0,01 

19 SO2 64 – – 347,8 5,06 × 106 – 0,001 2 0,001 2 

20 SO3 – – 636,4 280 3,12 × 105 3,12 × 105 – 0,011 

21 CH4 – 1 – 500 1,0131 × 105 – 0,022 4 0,0224 

22 CH4 96 – 288 288 – 5,5256 × 105 0,013 – 

23 CH4 – – 461,9 – 5,12 × 106 5,12 × 106 0,003 0,006 

24 C2H2 – 2,5 298 298 2,05 × 105 – – 0,015 

25 C2H6 45 – 350 – – 1,013 × 105 0,034 0,034 
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Завдання 2 

Будова атома. Періодичний закон Д. І. Менделєєва 

 

Засвоїти такий матеріал: Загальні уявлення про будову атомів. Склад 

ядра атома. Характеристика поведінки електронів в атомах. Квантові числа. 

Правила, за якими формуються електронні оболонки атомів (принцип  

Паулі, правило Хунда, правила Клечковського). Електронні формули і схеми 

електронних структур (електронографічні формули) атомів. Періодичний закон  

Д. І. Менделєєва. Періодична система хімічних елементів. Вплив електронної 

будови атомів на властивості елементів. Енергія іонізація й спорідненості до 

електрона. Електронегативність елементів.  

 

Теоретична частина 

Атом складається із протонів, нейтронів і електронів. У центрі атома зна-

ходиться позитивно заряджене ядро, що складається з протонів і нейтронів.  

Ядро оточене електронною хмарою, яка займає більшу частину об’єму. 

Протон – це позитивно заряджена частинка, маса якої дорівнює одній 

атомній одиниці маси (а.о.м.), а заряд умовно дорівнює +1. 

Нейтрон – це  електронейтральна частинка, маса якої дорівнює одній 

атомній одиниці маси. 

Електрон – це негативно заряджена частинка, маса якої дорівнює 0,000 

54 а.о.м., а заряд умовно дорівнює – 1. 

Ядро має позитивний заряд, який дорівнює кількості протонів. Кількість 

протонів у ядрі атома визначається порядковим номером елемента в періодич-

ній системі. Атом – це електронейтральна частинка. Тому кількість протонів в 

атомі завжди дорівнює кількості електронів. Отже, порядковий номер елемента 

вказує на заряд ядра (тобто, на кількість протонів і на число електронів в атомі).  

Маса атома А (інакше масове число) дорівнює сумі мас усіх частинок, які 

входять до складу атома. Враховуючи, що маса електронів порівняно з масою 

протонів і нейтронів незрівнянно мала, можна вважати, що маса атома визнача-

ється масою його протонів і нейтронів.  
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Таким чином: 

A = Z + N, 

де  A – масове число; 

Z – число протонів (порядковий номер елемента); 

N – число нейтронів. 

Наприклад, Калій К: 

порядковий номер – 19; кількість протонів – 19; заряд ядра – +19;  

кількість електронів – 19. 

Склад ядра:                                                              Склад атома: 

K
39

19
K

39

19

Z = 19

A = 39

N = 39 - 19 = 20

Z = 19

A = 39

N = 20

e
-
 = 19  

Відомо, що кількість протонів характеризує заряд ядра і належність атома 

до певного хімічного елемента. Якщо атоми одного й того ж елемента мають 

однаковий заряд ядра (однакову кількість протонів), але різну масу (різне масо-

ве число), їх називають ізотопами одного й того саме елемента. 

Наприклад:  

O16
8

Z = 8

A = 16

N = 8

O
17

8

Z = 8

A = 17

N = 9

O
18

8

Z = 8

A = 18

N = 10  

Атомна маса елемента в періодичній системі дорівнює середньому ариф-

метичному значенню мас всіх його ізотопів з урахуванням їхньої поширеності  

в природі.  

Наприклад, природний Хлор – це суміш 77,35 % ізотопу Cl35

17  й 22,65 % 

ізотопу Cl37

17 . Тому Ar(Cl) = 100

22,653777,3535 
 = 35,453. 



 

18 

 

Хімічні властивості всіх ізотопів одного елемента однакові. Отже, хімічні 

властивості елементів залежать від заряду ядра атома, а не від його атомної  

маси. Заряд ядра атома – головна характеристика елемента. Хімічний  

елемент – це сукупність атомів з однаковим зарядом ядра. 

Тому періодичний закон Менделєєва формулюють так: властивості 

елементів, а також утворених ними простих і складних сполук перебува-

ють у періодичній залежності від величини заряду ядер їхніх  

атомів. 

 

Будова електронної оболонки атома. Квантові числа 

Електронна оболонка – це сукупність електронів в атомі. 

Стан електронів в атомі можна уявити у вигляді електронної хмари з пев-

ною густиною електричного заряду в кожній точці. Електронні хмари різних 

електронів знаходяться на різних відстанях від ядра й мають різну форму. 

Атомна орбіталь (АО) – геометричне уявлення про рух електрона в ато-

мі. Така особлива назва (не орбіта, а орбіталь) свідчить про те, що рух електро-

на в атомі відрізняється від класичного руху за траєкторією й описується зако-

нами квантової механіки. 

Атомна орбіталь – це простір навколо ядра атома, у якому ймовірність 

знаходження електрона найбільш висока (90–95 %). 

Електронну структуру і властивості електронів атома визначають  

квантові числа: 

1. Головне квантове число n  визначає енергію електрона в атомі й може 

набувати значень від 1 до  (тільки цілі, позитивні числа). Чим менше n, тим 

більше енергія взаємодії електрона з ядром (тим ближче до ядра знаходиться 

електрон). Електрони з однаковим значенням n утворюють енергетичний  

рівень. Кількість рівнів, на яких перебувають електрони, збігається з номером 

періоду, у якому знаходиться елемент у періодичній системі. Номера цих рівнів 

позначають цифрами 1, 2, 3, 4, 5, 6, 7 (рідше – літерами K, L, M, N, O, P, Q). 
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2. Орбітальне (побічне) квантове число l визначає форму орбіталі. 

Воно може набувати значень тільки цілих чисел від 0 до (n – 1), де n – головне 

квантове число. l = 0, 1, 2, 3... (n – 1). 

Крім числових, орбітальне квантове число l має і літерні позначення: 

Числове позначення орбітального квантового 

числа (l) 
0 1 2 3 4 

Літерне позначення s p d f g 

 

Електрони з однаковим значенням l утворюють підрівень. Підрівні позна-

чаються літерами «s, p, d, f,…». Кількість енергетичних підрівнів дорівнює но-

меру цього енергетичного рівня, тобто значенню головного квантового числа. 

Так на першому енергетичному рівні (n = 1) є один підрівень (s), на другому 

енергетичному рівні (n = 2) можливі тільки два підрівня (s і p), для яких l = 0 

(s-підрівень), l = 1 (p-підрівень), на третьому (n = 3) – три підрівня (s, p і d)  

і т. д. Кількість енергетичних підрівнів дорівнює номеру цього енергетичного 

рівня, тобто значенню головного квантового числа n.  

Підрівні відрізняються один від одного енергією зв’язку електрона  

з ядром. 

Орбіталі одного підрівня (l = const) мають однакову енергію й форму. 

s–орбіталь має сферичну форму, р–орбіталь має форму гантелі (вісімки),  

d– і f–орбіталі мають більш складні форми. 

Позначення орбіталі включає номер енергетичного рівня й літеру, що ві-

дповідає цьому підрівню:1s, 3d – орбіталь. 

Таким чином, енергія електрона в атомі залежить не тільки від значення 

головного квантового числа n, але й від значення орбітального числа l. А це 

означає, що енергія електрона в атомі визначається сумою значень головно-

го і орбітального квантових чисел n + l. 

3. Магнітне квантове число ml визначає розташування атомної орбіталі 

в просторі й може у межах певного підрівня приймати значення цілих чисел від 

–l до +l , у тому числі значення нуль. Тобто ml для цього значення l буде мати 
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(2l + 1) значень. Зокрема, при l = 0 (це s–орбіталь) можливе тільки ml  = 0. Це 

означає, що s–орбіталь має однакову орієнтацію відносно трьох осей координат 

(рис. 1, а). При l = 1 (p–орбіталь) ml  може набувати трьох значень: –1, 0, +1. 

Це означає, що можуть існувати три p–орбіталі (px, py, pz) з орієнтацією за 

координатними осями x, y, z (рис. 2.1, б). При l = 2 (d–орбіталь) ml  може набу-

вати п’ять значень:–2, –1, 0, +1, +2. Це означає, що може існувати п’ять  

d–орбіталей і так далі. 

 
s–орбіталь                        px–орбіталь            py–орбіталь           pz–орбіталь 

а                                                                   б 
 

Рисунок 2.1 – Зображення атомних орбіталей 

 

Магнітне квантове число визначає кількість значень орбіталей на підрів-

ні, що дорівнює кількості значень ml: 

Орбітальне квантове  

число (l) 

Магнітне квантове число 

(ml) 

Число орбіталей з цим 

значенням (2l + 1) 

0 (s) 0 1 

1 (p) –1, 0, +1 3 

2 (d) –2, –1, 0, +1, +2  5 

3 (f) –3, –2, –1, 0 +1, +2, +3 7 

 

Орбіталі зображують у вигляді енергетичних комірок, кількість яких на 

цьому підрівні визначається кількістю значень магнітного квантового  

числа ml = 2l + 1. 

 

    s                   p                                d                                               f 
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4. Спінове квантове число ms може набувати тільки двох значень +1/2  

і –1/2. Вони відповідають двом можливим і протилежним один одному напрям-

кам власного магнітного моменту електрона, що називають спіном (від англ. 

«spin» – веретено). Для позначення електронів з різними спінами використову-

ють символи:  і . 

Отже, стан електрона в атомі визначається значеннями всіх чотирьох ква-

нтових чисел, які характеризують енергію електрона, його спін, форму елект-

ронної хмари і її орієнтацію у просторі. 

Електронні й електронографічні формули 

Будову електронних оболонок атомів записують за допомогою електрон-

них формул. 

Електронна формула – це форма запису електронної будови атома еле-

мента з розподілом електронів за рівнями і підрівнями.  

Запишемо електронну будову атома Гідрогену, при цьому скористаємося 

такою формою запису: 

H 1S
1

1

символ

елемента

порядковий

номер

(кількість електронів)

кількість електронів на 

підрівні

підрівень (тип орбіталі)

номер енергетичного рівня

(головне квантове число)
 

 

Послідовність заповнення електронами енергетичних рівнів і підрівнів 

визначається обов’язковими правилами:  

1) в атомі не може існувати навіть двох електронів з однаковими значен-

нями всіх чотирьох квантових чисел (принцип Паулі). Наслідком цього правила 

є те, що на одній орбіталі не може перебувати понад два електрони з протилеж-

но спрямованими спінами:  

 – неспарений електрон; 

 – спарені електрони (з антипаралельними або протилежно спрямо-

ваними спінами). 
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Використовуючи принцип Паулі, можна розрахувати максимальну  

кількість електронів на енергетичному рівні й підрівні: 

Підрівень Число орбіталей 
Максимальна кількість 

електронів 

s 1 2 

p 3 6 

d 5 10 

f 7 14 

 

Максимальна кількість електронів N на енергетичному рівні обчислюєть-

ся за формулою:  

N = 2n2, 

де n – головне квантове число; 

2) сумарне спінове число електронів цього підрівня повинно бути  

максимальним (правило Хунда). 

Наприклад: на 2р – підрівні потрібно розмістити три електрони (2р3) 

 – сумарний спін дорівнює 3/2, відповідає правилу Хунда; 

 – сумарний спін дорівнює 1/2, не відповідає правилу  

Хунда. 

Стабільному стану електрона в атомі відповідає мінімальне значення його 

енергії. Будь-який інший його стан є збудженим, нестабільним, з якого елект-

рон самодовільно переходить у стан з більш низьким рівнем енергії. Тому пос-

лідовність заповнення електронами енергетичних рівнів визначається 

правилом найменшого запасу енергії; 

3) електрони насамперед займають орбіталі з найменшим рівнем енергії, 

тобто з меншим значенням суми n + l. 

Якщо сума n + l двох різних орбіталей однакова, то першою заповнюєть-

ся орбіталь, у якої n менше.  

Для того щоб написати електронну формулу атома, необхідно знати  

його порядковий номер у таблиці Менделєєва (він відповідає кількості елект-

ронів) і номер періоду (вказує на кількість енергетичних рівнів). 
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Запишемо електронну формулу Нітрогену (порядковий номер сім,  

період – другий). В атомі Нітрогену 7 електронів знаходяться на двох енергети-

чних рівнях. Ми вже знаємо, що на 1 рівні є тільки один підрівень – s, і на  

ньому можуть знаходиться максимально два електрони: 1s2. На 2 рівні є два  

підрівня – s і p: 2s2p. На другому енергетичному рівні нам потрібно розмістити 

7 - 2 = 5 електронів: 2s22p3. Електронну будову атома Нітрогену можна записа-

ти за допомогою такої формули:  

N7 : 1s22s22p3. 

1s
2

2s
2

2p
3 – графічна електронна формула (три електрони 

на 2p-підрівні розміщуємо так, щоб сумарний спін був максимальним).  

Складніше заповнюються електронні оболонки атомів елементів четвер-

того періоду – в них є по чотири енергетичних рівня. Запишемо електронну  

формулу і схему електронної структури атома Калію. 

 

K19 : 1s22s22p63s23p64s1 

3s
2

3p
6

3d
0

4s
1

 

На третьому енергетичному рівні є три підрівня: s, p і d, але після  

заповнення 3р-орбіталі заповнюватися буде не 3d, а 4s-орбіталь. Це  

відбувається відповідно до першого правила Клечковського. Справді,  

для 3d-підрівня (n = 3, l = 2) n + l = 5, а для 4s-підрівня (n = 4, l = 0) n + l = 4. 

Отже, енергія 4s-підрівня менша, ніж 3d-підрівня, тому 4s-підрівень повинен 

заповнюватися раніше. 
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З урахуванням правил Клечковського послідовність заповнення електро-

нами енергетичних рівнів і підрівнів атомів елементів має такий вигляд: 

 

1s<2s<2p<3s<3p<4s<3d<4p<5s<4d<5p<6s<4f5d<6p<7s<5f6d<7p. 

Періодична система елементів (таблиця Менделєєва) – класифікація  

хімічних елементів, що дозволяє виявити залежність їхніх властивостей від  

кількості протонів у атомному ядрі. Спочатку система розроблена російським 

хіміком Д. І. Менделєєвим на підставі відкритого ним у 1869 році періодичного 

закону залежності властивостей елементів від атомної маси і є його графічним 

вираженням. 

Періодична система складається з періодів і груп. 

Період – це горизонтальний рядок.  Усього в Періодичній таблиці 7 пері-

одів. Перший, другий і третій періоди (1, 2, 3) складаються з одного ряду й на-

зиваються малими. 4, 5 і 6 періоди складаються із двох рядів і називаються ве-

ликими. 7 період складається з одного ряду (незакінчений). 

Група – це вертикальний стовпець. Усього вісім груп. Номер групи поз-

начено римськими цифрами (I, II, III ...). Кожна група складається із двох підг-

руп: головної (А) і побічної (В). 

У головну підгрупу (А) входять елементи малих і великих періодів. 

У побічну підгрупу (В) входять елементи тільки великих періодів. 

Наприклад, у першому періоді розташовані тільки два елементи: Гідроген 

і Гелій. У першій групі (I): 

 головна підгрупа (I A): H, Li, Na, K, Rb, Cs, Fr; 

 побічна підгрупа (I B): Cu, Ag, Au. 

Розташування хімічного елемента в періодичній системі визначається  

будовою атома і його властивостями. 

Порядковий номер елемента – визначає заряд ядра атома й кількість 

електронів. 

Номер періоду – кількість енергетичних рівнів. 
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Номер групи – кількість електронів у зовнішньому електронному шарі 

атома (валентність). 

Усього груп вісім. Кількість електронів у зовнішньому шарі всіх атомів 

не більше восьми. 

Залежно від того, який підрівень заповнюється електронами останнім, 

елементи поділяють на: s-елементи, p-елементи, d-елементи, і f-елементи  

(електронні сімейства). 

Максимальна кількість електронів на s–орбіталі – два. Тому в кожному 

періоді є два s-елементи. Максимальна кількість електронів на p–орбіталі – 

шість. Тому в кожному періоді (крім першого й сьомого) є шість p-елементів. 

Максимальна кількість d-елементів – десять, f-елементів – чотирнадцять. 

Структура періодичної системи елементів визначається електронною бу-

довою атомів. 

Виконати завдання 

1. Скласти електронні й електронографічні формули наведених елементів. 

Дати порівняльну характеристику хімічних властивостей елементів залежно від 

їхнього розташування в періодичній системі Д. І. Менделєєва. Визначити, до 

якого сімейства елементів (s-, p-, d-, f-) відносяться елементи. Яку валентність 

мають ці елементи в основному і збудженому стані? 

Скласти формули вищих оксидів елементів і вказати їхній характер  

(кислотний, основний, амфотерний). Який із двох елементів має більшу  

електронегативність: 

Номер 

варіанта 
Назва елемента 

Номер 

варіанта 
Назва елемента 

1 2 3 4 

1 Силіцій, Титан 14 Телур, Молібден 

2 Фосфор , Ванадій 15 Сульфур, Хром 

3 Хром, Сульфур 16 Ніобій, Арсен 

4 Манган, Хлор 17 Цирконій, Германій 

5 Арсен, Ніобій 18 Арсен, Ванадій 
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1 2 3 4 

6 Селен, Молібден 19 Ітрій, Галій 

7 Титан, Германій 20 Хлор, Манган 

8 Германій, Цирконій 21 Ванадій, Фосфор 

9 Скандій, Галій 22 Молібден, Селен 

10 Ванадій, Арсен 23 Бром, Манган 

11 Силіцій, Титан 24 Силіцій, Титан 

12 Селен, Молібден 25 Селен, Хром 

13 Бром, Технецій   

 

2. Серед наведених електронних конфігурацій вказати неможливі. У чому 

причина неможливості їхньої реалізації у незбудженому стані атома: 

Номер 

варіанта 
Електронні конфігурації 

Номер 

варіанта 
Електронні конфігурації 

1 1p3; 3d3 14 4p2; 3f10 

2 4s1; 4p7 15 4d14; 4f5 

3 2d1; 3d44s2 16 2p6; 2d4 

4 3p6; 3s03p1 17 3p5; 1d3 

5 3d12; 5p6 18 2d5; 3s2 

6 4p3; 2f1 19 5p46s1; 4f14 

7 4s3; 5d8 20 4s4; 3d8 

8 4f11; 3p8 21 3p5; 3f5 

9 2d3; 4p2 22 3d10; 4p8 

10 3f3; 2p5 23 3d11; 4f12 

11 2p23s1; 3d3 24 2f13; 3p3 

12 2p4; 3d104s0 25 4p4; 3s3 

13 1d2; 4p5   
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3. Зазначити, у яких періодах, групах та підгрупах періодичної системи 

елементів містяться елементи, якщо відома будова зовнішніх електронних  

оболонок атомів.  

Навести назви та порядкові номери елементів: 

Номер 

варіанта 

Будова зовнішніх 

електронних оболонок 

Номер 

варіанта 

Будова зовнішніх 

електронних оболонок 

1 2p63s2; 4s24p5 14 6s26p3; 3d104s1 

2 3d104s2; 6s26p1 15 2p63s2; 3d64s2 

3 3d64s2; 5p66s1 16 4p65s1; 5d16s2 

4 3s23p2; 2p63s1 17 6d27s2; 4d85s2 

5 4d55s2; 4s24p6 18 5d36s2; 6p67s2 

6 5d26s2; 3p64s2 19 4s24p4; 3d74s2 

7 5p66s2; 6s26p2 20 3d84s2; 5s25p3 

8 5d46s2; 4d105s2 21 5p66s1; 5d56s2 

9 6s26p5; 2s22p4 22 5s25p2; 6p67s2 

10 3p64s1; 5d56s2 23 3s23p3; 5s25p6 

11 5s25p5; 5d76s2 24 6d87s2; 1s22s2 

12 4p65s2; 3d44s2 25 5s25p1; 4d45s2 

13 3s23p5; 1s22s1   

 

 

4. Написати електронні формули іонів: 
 

Номер 

варіанта 

Будова зовнішніх 

електронних оболонок 

Номер 

варіанта 

Будова зовнішніх 

електронних оболонок 

1 2 3 4 

1 Mg2+; I–; Ni2+ 14 Bi3+; Ca2+; Te2– 

2 Fe2+; Na+; O2– 15 Mo2+; Mg2+; F– 

3 Fe3+; Ca2+; Zn2+ 16 Sn2+; P3–; Be2+ 

4 Mn2+; Br–; K+ 17 Cs+; Sc3+; Cl– 

5 S2–; Fe2+; Li+ 18 In3+; Li+; F– 

6 N3–; Cu2+; F– 19 Cr3+; Rb+; Br– 

1 2 3 4 
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7 Ba2+; Cl–; Co2+ 20 Al3+; S2–; Fe3+ 

8 P3–; Cr3+; Na+ 21 H+; Mn2+; Te2– 

9 Pb2+; Rb+; I– 22 Co2+; P3–; Na+ 

10 Sn2+; K+; O2– 23 Mo2+; Cl–; Al3+ 

11 Hg2+; Cl–; Mg2+ 24 Mg2+; Br–; Bi3+ 

12 Sc3+; N3–; Na+ 25 O2–; In3+; Ca2+ 

13 Al3+; S2–; Mn2+   

 

5. Які підрівні яких електронних рівнів мають значення (n+l) із тих, що 

наведені нижче? У якій послідовності їх заповнюють електрони: 

Номер 

варіанта 

(n + l) Номер 

варіанта 

(n + l) Номер 

варіанта 

(n + l) 

1 1; 8 9 2; 8 17 8; 3 

2 2; 7 10 4; 3 18 4; 1 

3 6; 3 11 5; 4 19 2; 4 

4 5; 1 12 6; 7 20 5; 7 

5 2; 4 13 6; 5 21 3; 6 

6 3; 5 14 5; 2 22 4; 2 

7 4; 6 15 6; 3 23 5; 1 

8 7; 1 16 1; 7 24 3; 4 

    25 2; 5 

 

Завдання 3 

Хімічна кінетика і хімічна рівновага 

 

Засвоїти такий матеріал: Швидкість хімічної реакції (гомогенної, гете-

рогенної). Залежність швидкості хімічної реакції від концентрації реагуючих 

речовин (закон дії мас). Вплив температури на швидкість реакції. Правило 

Вант-Гоффа. Енергія активації. Необоротні й оборотні реакції. Хімічна  

рівновага. Константа хімічної рівноваги. Вплив зміни зовнішніх умов на стан 
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хімічної рівноваги. Принцип Ле Шательє. Фактори, які визначають напрямок 

протікання хімічних реакцій. 

Теоретична частина 

Розділ хімії, що вивчає швидкість перебігу хімічних реакцій, називається 

хімічною кінетикою. 

Хімічна кінетика вивчає як гомогенні, так і гетерогенні реакції. Гомогенні 

реакції відбуваються в однорідному середовищі (гомогенній системі) в усьому 

об’ємі системи. Гетерогенні реакції відбуваються в неоднорідному середовищі 

(гетерогенній системі) – між речовинами, які перебувають у різних фазах.  

Хімічна взаємодія у цьому разі відбувається на межі розподілу фаз. 

Швидкість реакції характеризується зміною молярної концентрації  

будь-якої з вихідних речовин або кінцевих продуктів реакції за одиницю часу. 

Для гомогенної реакції можна записати як: 

2 1V
 

 
   

   

c c c
 [моль/(л·с)], 

де  V – швидкість реакції; 

c1 і c2 – молярні концентрації однієї з реагуючих речовин у різні моменти 

часу 1 і 2 відповідно. 

Знаки «+» і «–» вказують, за якою з речовин визначають швидкість  

реакції: якщо за вихідною – знак «–» (концентрація вихідних речовин під  час 

перебігу реакції зменшується, c < 0, а швидкість завжди величина позитивна), 

якщо за кінцевою – знак «+».  

Швидкість хімічної реакції залежить від природи реагуючих речовин,  

їхньої концентрації, температури, а також від присутності каталізатора (речо-

вина, яка прискорює реакцію, а сама при  цьому не змінюється), або інгібітора 

(речовина, яка сповільнює реакцію).  

Залежність швидкості хімічної реакції від концентрації реагуючих  

речовин визначається законом дії мас (закон К. М. Гульдберга і П. Вааге):  

швидкість хімічної реакції за сталої температури прямо пропорційна добутку 
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концентрацій реагуючих речовин у ступенях, що дорівнюють їхнім стехіомет-

ричним коефіцієнтам. 

Для реакції aA + bB  cC + dD закон дії мас можна записати так: 

 
a b

V A B   k , 

де  [A] та [B] – молярні концентрації речовин А і В; 

a і b – стехіометричні коефіцієнти; 

k – коефіцієнт пропорційності, що називають константою швидкості реакції.  

Для гетерогенних реакцій у вираз швидкості концентрація твердих речо-

вин не входить. 

Наприклад, для реакції      г2г2тв COOC   

2V O   k . 

Константа швидкості (k) реакції відповідає швидкості реакції за концент-

рацій реагуючих речовин, що дорівнюють 1 моль/л.      

З підвищенням температури швидкість хімічних реакцій здебільшого зро-

стає. Згідно з правилом Вант-Гоффа: при підвищенні температури системи на 

кожні 10 градусів швидкість більшості реакцій зростає в 2–4 рази, або матема-

тично: 

2

1

t t
t

t

V

V


 

  , 

де 2
tV

 
та 

tV
  – швидкості реакції відповідно за початкової t1 і кінцевої t2  

температур; 

 – температурний коефіцієнт швидкості реакції, кількісне значення якого 

може бути цілим або дробовим. 

Хімічна рівновага в оборотних реакціях. Оборотна реакція відбувають-

ся як у прямому, так і в зворотному напрямку. 

aA + bB  cC + dD (зворотна реакція) 

aA + bB  cC + dD (пряма реакція) 

cC + dD  aA + bB (зворотна реакція) 

Vпр. = kпр.[A]a[B]b; Vзв. = kзв.[C]c[D]d. 
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Хімічна рівновага – це такий стан системи, за якого швидкості прямої та 

зворотної реакцій стають однаковими (Vпр. = Vзв.).  Кількісною характеристи-

кою хімічної рівноваги є її константа. 

Для оборотної реакції  

 

 
пр.

зв.

c d

a b

C D

A B

  

  

 
k

K
k , 

де  K – константа хімічної рівноваги; 

[A], [B], [C], [D] – рівноважні концентрації (концентрації, що встановлю-

ються в стані хімічної рівноваги) компонентів. 

Для гетерогенних реакцій у вираз константи рівноваги входять концент-

рації тільки тих речовин, які перебувають у газовій або рідкій фазі.  

Константа хімічної рівноваги визначає глибину перебігу процесу  

в момент досягнення стану рівноваги. 

Вплив зміни зовнішніх умов на стан хімічної рівноваги визначається за 

правилом, яке дістало назву принципу Ле Шательє: якщо на систему, що пере-

буває у стані рівноваги, подіяти ззовні, то в системі відбуватимуться зміни, які 

послаблюють цю дію. 

На стан хімічної рівноваги впливають такі чинники: концентрація реагу-

ючих речовин, температура, тиск (тільки для газових систем). 

Вплив концентрації на стан рівноваги. Згідно з принципом  

Ле Шательє, додавання до системи однієї з вихідних речовин спричиняє змі-

щенню рівноваги у бік утворення продуктів реакції, тобто вправо (Vпр.  Vзв.). 

Додавання продуктів реакції зміщує рівновагу у бік утворення вихідних  

речовин, тобто вліво (Vзв.  Vпр.). 

Вплив температури на стан рівноваги. Згідно з принципом  

Ле Шательє, під час нагрівання системи, що перебуває у стані рівноваги, остан-

ня зміщується у бік того з двох протилежно направлених процесів, який супро-

воджується поглинанням теплоти (у бік ендотермічної реакції). Охолодження 

сприяє зміщенню рівноваги у бік реакції, яка супроводжується виділенням  

теплоти (екзотермічна реакція).  
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A + B  C; +Q (–Н) – екзотермічна реакція; 

A + B  C; –Q (+Н) – ендотермічна реакція. 

Вплив тиску на стан рівноваги. Тиск впливає на стан рівноваги тільки у 

газових системах, у разі якщо реакція перебігає із зміною об’ємів реагуючих 

речовин у газоподібному стані. Згідно з принципом Ле Шательє, підвищення 

тиску зумовлює зміщення хімічної рівноваги у напрямку процесу, який супро-

воджується зменшенням об’єму (зменшенням кількості молекул газів), а зни-

ження тиску – викликає зміщення рівноваги у протилежний бік. 

Наприклад, для реакції 

N2(г) + 3H2(г)              2NH3(г)
vпр.

vзв.  

у разі підвищення тиску рівновага зміщується у бік зменшення кількості моле-

кул газів, тобто в бік прямої реакції. 

Приклад 1. Реакція перебігає за рівнянням 2 NO + О2 = 2NO2. Константа 

швидкості цієї реакції при 500 °C дорівнює 0,18. Початкові концентрації реа-

гуючих речовин були:[NO]0 = 0,12 моль/л і [O2]0 = 0,27 моль/ л. Обчисліть по-

чаткову швидкість реакції і швидкість її, коли прореагувало 40 % NO. 

Розв’язання. Згідно з основним законом хімічної кінетики початкова 

швидкість прямої реакції дорівнює 

V0 =k[NO] 2
0 [О2]0 = 0,18 × 0,122 × 0,27 = 7 × 10-4 моль(л∙ с)-1, 

де k – константа швидкості реакції. 

На момент, коли прореагувало 40 % NO, зменшення концентрації NO 

складає 0,12 × 0,4 = 0,048 моль/л, а концентрації O2, відповідно до стехіомет- 

рії, – 0,024 моль/л. Отже, поточні концентрації реагентів дорівнюють: 

[NO] = [NO]0 – 0,048 = 0,12 – 0,048 = 0,072 моль/л; 

[О2] = [О2 ]0 – 0,024 = 0,27 – 0,024 = 0,246 моль/л. 
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Тоді поточна швидкість реакції 

V = k[NO]2 [О2] = 0,18 × 0,0722 × 0,246 = 2,3 10-4 моль(л· с)-1. 

Приклад 2. Швидкість гомогенної реакції за температури 10 °С  

дорівнює 2,36 10-2  моль(л∙ с)-1. Визначте швидкість цієї реакції за температури 

60 °С,  якщо температурний коефіцієнт швидкості реакції дорівнює 2,3. 

Розв’язання. Відповідно до емпіричного правила Вант-Гоффа швидкість 

реакції за температури 60 °C складає 

2 1

2 1

( )t t /10
t tV V 
   = 2,36 × 10-2 × 2,3(60-10)/10 =1,52 моль(л ∙с)-1. 

Приклад 3. Гомогенна реакція перебігає за рівнянням  

А + 3В = С + 2D. 

Рівноважні концентрації реагентів: [А] = 0,31 моль/л; [В] = 0,16 моль/л; 

[С] = 0,22 моль/л. Константа рівноваги дорівнює 33,51. Визначте рівноважну 

концентрацію реагенту D, а також початкові концентрації реагентів А й В. 

Розв’язання. За законом діючих мас Гульдберга – Вааге константа хіміч-

ної рівноваги цієї реакції 

 

 

 

2

p 3

C D

A B

  

  





K . 

Звідси рівноважна концентрація реагенту D дорівнює  

 

 
 

3
3

p A B 33,51 0,31 0,16
D 0,44

C 0,22

  

  

 
  
K

моль/л. 

Відповідно до стехіометрії рівняння реакції зменшення концентрації реа-

генту А в ході реакції дорівнює 0,22 моль/л, а зменшення концентрації  

реагенту В – 0,66 моль/л. Отже, початкові концентрації цих реагентів: 

 

[А]0= [А] + 0,22 = 0,31 + 0,22 = 0,53 моль/л, 

[В]0= [В] + 0,66 = 0,16 + 0,66 = 0,82 моль/л. 



 

34 

 

Виконати завдання 

1. Як зміняться швидкості хімічних реакцій:  

а) S(тв.) + O2(г) = SO2(г) 

б) 2SO2(г) + O2(г) = 2SO3(г), 

якщо об’єм кожної із систем зменшити в 2 рази; 4 рази; 3 рази? 

2. Написати вираз для константи рівноваги такої гомогенної системи: 

N2+3H2  2NH3. 

Як зміниться швидкість прямої реакції утворення аміаку, якщо: 

а) збільшити концентрацію водню в 3 рази; 

б) зменшити концентрацію азоту в 2 рази? 

3. Рівняння реакції: 

N2+3H2  2NH3 

Концентрація речовин, що беруть участь у ній: [N2] = 0,80 моль/л; 

[H2] = 1.5 моль/л; [NH3] = 0,10 моль /л. Обчислити концентрацію водню й аміа-

ку, коли [N2] = 0,5 моль/л. 

4. Як і чому при зміні тиску зміщується рівновага системи N2+3H2  

2NH3 і не зміщується рівновага системи N2+O2  2NO? Написати вираз для 

констант рівноваги кожної з наведених вище систем. 

5. У скільки разів зміниться швидкість реакції? 

2А + В → А2В, 

якщо: 

а) концентрацію речовини А збільшити в 2 рази; 

б) концентрацію речовини А збільшити в 8 разів; 

в) концентрацію речовини В збільшити в 4 рази; 

г) концентрацію речовини А збільшити в 2 рази, а концентрацію  

речовини В зменшити в 2 рази? 

6. Як зміниться швидкість реакції 

2NO(г) + O2(г) → 2NO2(г), якщо: 
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а) збільшити тиск у системі в 3 рази; 

б) зменшити об’єм системи в 3рази; 

в) підвищити концентрацію NO в 3 рази? 

7. Як зміниться швидкість прямої реакції  

CO + Cl2  COCl2, якщо концентрація СО = 0,3 моль/л збільшилася  

до 1,2 моль/л, а концентрація Cl2 = 0,2 моль/л збільшилася до 0,6 моль/л? 

8. Пентахлорид фосфору (V) дисоціює під час нагрівання за рівнянням 

 

РСl5 → PCl3 + Cl2. 

За певної температури з 2 моль PCl5, що перебувають у закритій посудині 

об’ємом 10 л, піддається розкладанню 1,5 моль. Обчислити константу рівноваги 

за цієї температури. 

9. У який бік зміститься хімічна рівновага в реакціях: 

N2 + 3H2  2NH3; + Q; 

N2 + O2  2NO; – Q; 

H2 + I2  2HI; + Q; 

3Fe + 4H2O (пара)  Fe3O4 + 4H2; + Q за умови: 

а) підвищенні температури й тиску; 

б) зниженні температури й тиску. 

10. Знайти константу рівноваги реакції N2O4  2NO2, якщо початкова 

концентрація N2O4 становила 0,08 моль/л, а до моменту настання рівноваги ди-

соціювало 50 % N2O4. 

11. Система С (графіт) + СО2(г)  2СО(г) перебуває в стані рівноваги, 

ΔН = 172,5 кДж. Вказати: 

а) як зміниться вміст СО у рівноважній суміші з підвищенням температу-

ри при незмінному тиску; 

б) з ростом загального тиску при незмінній температурі; 

в) чи зміниться константа рівноваги при підвищенні загального тиску за 

незмінної температури? У разі збільшення температури? 
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12. Як вплине на рівновагу таких реакцій: 

2Н2(г) + О2(г)  2Н2О(г); ΔН = -483,6 кДж; 

СаСО3(тв.)  СаО(тв.) +СО2(г); ΔН = 179 кДж 

а) підвищення тиску; 

б) підвищення температури? 

13. Реакція між речовинами А і В виражається рівнянням 

А + 2В = С. 

Початкові концентрації становлять: [А]0 = 0,03 моль/л, [В]0 = 0,05 моль/л. 

Константа швидкості реакції дорівнює 0,4. Знайти початкову швидкість реакції 

й швидкість реакції після певного часу, коли концентрація речовини А у систе-

мі зменшиться на 0,01 моль/л.  

14. У скільки разів необхідно збільшити концентрацію речовини у систе-

мі, щоб після зменшення концентрації речовини А в 4 рази швидкість прямої 

реакції не змінилася? 

2А(г) +В(г) = А2В(г), 

15. Рівняння реакції має вигляд: 2NO + O2 = 2NO2. Концентрації вихідних 

речовин: [NO] = 0,03 моль/л; [О2] = 0,05 моль/л. Як зміниться швидкість реакції, 

якщо збільшити концентрацію кисню до 0,10 моль/л концентрацію NO  

до 0,06 моль/л? 

16. Написати вираз для константи рівноваги гомогенної системи 

  

2SO2 +O2  2SO3. 

Як зміниться швидкість прямої реакції утворення SO3, якщо збільшити 

концентрацію SO2 в 3 рази? 

17. Написати вираз для константи рівноваги гомогенної системи 

 

СН4 + СO2  2CO + 2Н2. 

Як варто змінити температуру й тиск, щоб підвищити вихід водню?  

Пряма реакція утворення водню – ендотермічна. 
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18. Як вплине підвищення тиску за незмінної температури на рівновагу 

таких систем 

 

2HBr  H2 + Br2; –Q; 

2CO +O2  2CO2; +Q; 

N2+O2  2NO; –Q. 

У який бік змістяться рівноваги після підвищення температури? Написати 

вираз для швидкостей прямих реакцій систем. 

 19. Рівновага реакції 2SO2+O2  2SO3 встановилася за таких   

концентрацій реагуючих речовин: [SO2] = 0,1 моль /л, [О2] = 0,05 моль /л,  

[SO3] = 0,9 моль/л. Розрахувати, як зміниться швидкість прямої й швидкість 

зворотної реакції, якщо зменшити об’єм, який займають гази, вдвічі. Чи зміс-

титься при цьому рівновага? Відповідь дати на підставі розрахунку.  

  20. У дві посудини однакової ємності введено: 1 моль газу А і 2 моль  

газу В – у перший, 2 моль газу А і 1моль газу В – у другий. Температура 

в обох посудинах однакова. Чи з однаковою швидкістю буде протікати реакція 

між А і В у тій та іншій посудині в таких випадках: 

а) якщо вона описується рівнянням  

А + В = С; 

б) якщо вона описується рівнянням   

2А + В = С? 

21. При нагріванні NO2 у закритій посудині до певної температури рівно-

вага реакції 

2NO2  2NO + O2 

встановилася за таких концентрацій: [NО2] = 0,06 моль/л, [NО] = 0,24 моль/л, 

[О2] = 0,12 моль /л. Знайти константу рівноваги за цієї температури й вихідну 

концентрацію. 

22. Розрахувати, як зміняться швидкості прямих і зворотних реакцій у за-

значених нижче рівноважних системах після збільшення тиску вдвічі: 

Н2 + I2  HI; 

2NO + O2  2NO2. 



 

38 

 

Виходячи з результатів розрахунку, вирішити, як відіб’ється на рівновазі 

цих систем зазначена вище зміна тиску. 

23. Зазначити, якими змінами концентрацій реагуючих речовин можна 

зсунути вправо рівновагу реакції 

СО2 + С  2СО. 

Яким тепловим ефектом супроводжується утворення СО у цій реакції, 

якщо підвищення температури зміщує рівновагу вправо? 

24. Константа рівноваги гомогенної системи 

СО(г) + Н2О(г)  СО2(г) +Н2(г) 

за певної температури дорівнює 1. Обчислити рівноважні концентрації усіх  

реагуючих речовин, якщо вихідні концентрації: [СО] = 0,10 моль/л, 

[Н2О] = 0,40 моль/л. 

25. Розрахувати константу рівноваги гомогенної системи 

СО(г) + Н2О(г)  СО2(г) +Н2(г), 

якщо рівноважні концентрації реагуючих речовин [CO] = 0,004 моль/л; 

[H2O] = 0,064 моль/л; [CO2] = 0,016 моль/л; [H2] = 0,016 моль/л. Як впливає змі-

на тиску в системі на стан хімічної рівноваги? 

 

Завдання 4 

Розчини. Способи вираження складу розчину 

 

Засвоїти такий матеріал: Розчини, способи вираження їхнього складу. 

Концентрація розчинів: молярна, моляльна, молярна концентрація еквіваленту, 

масова частка розчиненої речовини (%), мольна частка розчиненої речовини.  

 

Теоретична частина 

Концентрація – це найважливіша характеристика будь-якого розчину. 

Вона визначає вміст речовини в одиниці маси або об’єму розчину (іноді роз-

чинника).  
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Позначення: 

Х – розчинена речовина; 

m(X) – маса речовини, г; 

mpозч. – маса розчину, г; 

m(Y) – маса розчинника, г; 

Vрозч. – об’єм розчину, л; 

ρрозч. – густина розчину, г/см3; 

n(Х) – кількість речовини, моль; 

М(X) – молярна маса речовини, г/моль. 

 

Способи вираження кількісного складу розчинів 

1. Масова частка речовини в розчині – ω(X) – це відношення маси роз-

чиненої речовини m(Х), що міститься в розчині до загальної маси цього розчи-

ну mрозч. 

Форма запису: 

розч.

(X)
(X) 

m

m  або 
розч.

(X)
(X) 100%  

m

m  

Одиниця вимірювання відносна. Допускається виражати масову частку 

речовини у частках одиниці або відсотках. ω(X) в %, називається також відсот-

ковою концентрацією й дорівнює масі речовини в 100 г розчину. 

Наприклад, масова частка речовини Н2SO4 у розчині сульфатної кислоти 

дорівнює 20 %. Це означає, що у розчині сульфатної кислоти масою 100 г міс-

титься речовина Н2SO4 масою 20 г. 

2. Молярна або мольна частка розчиненої речовини X у розчині – це 

відношення кількості речовини X (в молях), що міститься у цьому розчині, до 

загальної кількості речовин у розчині (в молях). 

Форма запису: 
 

 
(X) (X) / (X)

X
(X) (Y) (X) / (X) (Y) / (Y)

 
 

n m M

n n m M m M , 

де  χ(X) – молярна або мольна частка розчиненої речовини Х; 
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n(X) – кількість молів розчиненої речовини Х;   

n(Y) – кількість молів розчинника Y.  

Одиниця вимірювання відносна. 

Допускається виражати молярну або мольну частку в таких саме одини-

цях, як і масову частку розчиненої речовини у розчині. 

3. Молярна концентрація речовини X у розчині – це відношення кіль-

кості речовини n(X), що міститься у розчині, до об’єму (Vрозч.) цього розчину.  

Молярна концентрація речовини показує, скільки моль розчиненої речо-

вини міститься в 1 дм3 розчину. 

В СІ основною одиницею молярної концентрації є моль/м3, а для практи-

чного користування – моль/дм3 або моль/л. 

Форма запису:   

pозч.

(X)
(X)

n
c

V
  

pозч.

(X)

(X)

m

M V


 . 

Наприклад, молярна концентрація речовини натрій хлориду (NaCl) у роз-

чині записується у такий спосіб: 

 

pозч. pозч.

(NaCl) (NaCl)
(NaCl)

(X)

n m
c

V M V


 , моль/дм3. 

Розчин з молярною концентрацією розчиненої речовини, яка дорівнює  

1 моль/дм3, називається одномолярним розчином і позначається 1 М  

розчин; 0,1 моль/дм3 називається децимолярним розчином (0,1 М розчин); 

0,01 моль/дм3, називається сантимолярним (0,01 М розчин); 

0,001 моль/дм3 називається мілімолярним (0,001 М розчин). 

Для розчинів і газів дозволяється також позначення молярної концентра-

ції речовини за допомогою квадратних дужок, у яких записується формула від-

повідної речовини. 

Наприклад, [О2] = 0,01 моль/дм3. 

Термін «молярна концентрація» повністю охоплює термін «молярність». 

Тому термін «молярність розчину» не рекомендується використовувати. На-
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приклад, не можна говорити «молярність розчину сульфатної кислоти 

(Н2SО4) 1М». 

Не допускається скорочення М для позначення одиниць вимірювання мо-

лярної концентрації. Не варто писати С(HCl) = 0,1М. 

4. Моляльність розчиненої речовини в розчині (застаріла назва  

«моляльна концентрація» розчиненої речовини) – це відношення кількості ре-

човини n(X) (у молях), що міститься у розчині, до маси m розчинника Y (в кг) 

цього розчину. Форма запису: 

 
(Y)(X)

X

(Y)

(X)
(X/Y)

mM

m

m

n
b


 . 

Одиниця вимірювання моль/кг. 

Наприклад, моляльність HCl у водному розчині записується так: 

O)(H(HCl)

(HCl)

O)(H

(HCl)
O)(HCl/H

22

2
mM

m

m

n
b


 , моль/кг. 

5. Титр розчину – це маса речовини Х, яка міститься в одному см3 розчину. 

Форма запису: 

pозч.

(X)
(X)

m
T

V
 . 

Одиниці вимірювання: кг/см3, для практичного користування г/см3, г/мл 

(остання – несистемна). 

Приклад 1. У 320 г води міститься 40 г кальцій хлориду, густина розчину 

дорівнює 1,08 г/см3. Визначте масову частку, молярну концентрацію і молярну 

концентрацію еквівалента, моляльність і молярну частку розчиненої речовини. 

Розв’язання: 1. Розрахуємо масову частку кальцій хлориду в розчині: 

 2(CaCl ) % = 
2

2 2

(CaCl ) 40
100% 100% 11,1%

(CaCl ) (H O) 40 320
   

 

m

m m . 

2. Розрахуємо молярну концентрацію кальцій хлориду в розчині 

( 2(CaCl )c ).   
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Спочатку розрахуємо об’єм розчину так: 

pозч.

pозч.

pозч.

40 320
333,3

1,08


  


m
V  мл = 0,3333 л. 

Тоді молярна концентрація хлориду кальцію буде 

2 2
2

pозч. 2 pозч.

(CaCl ) (CaCl ) 40
(CaCl ) 1,08

(CaCl ) 111 0,3333
   



n m
c

V M V  моль/л. 

Скорочено молярна концентрація може записуватися (наприклад, для цієї 

задачі) у вигляді 1,08 М. 

3. Розрахуємо молярну концентрацію еквівалента або нормальну концен-

трацію кальцій хлориду в розчині: 

2

2

pозч.

1( CaCl )
21( CaCl )

2

n
c

V
 = 

2

2 розч.

(CaCl ) 40
2,16

1 111 0,5 0,3333( CaCl )
2

 
 

m

M V моль/л 

Скорочено молярна концентрація еквівалента може записуватися (напри-

клад, для цієї задачі) у вигляді 2,16 н. або 2,16 N. 

Молярну концентрацію еквівалента можна розрахувати в інший спосіб, а 

саме, використовуючи зв’язок між молярною та нормальною концентраціями 

2
2

екв 2

(CaCl ) 1,081( CaCl ) 2,16
2 1(CaCl )

2

  
c

c
f моль/л 

4. Розрахуємо моляльність кальцій хлориду в розчині. 

2 22

2 2 2 2

(CaCl ) (CaCl ) 40CaCl 1,13моль/кг
H O (H ) (CaCl ) m(H O) 111 0,32

 
 
 

   
 

n m
b

m M  

5. Розрахуємо мольну або молярну частку хлориду кальцію в розчині. 

2 2 2
2

2 2 2 2 2 2

(CaCl ) (CaCl ) (CaCl )
(CaCl )

(CaCl ) (H O) (CaCl ) (CaCl ) (H O) (H O)

40/111
0,02.

40/111 320/18

   
 

 


n m M

n n m M m M
 

Виконати завдання 

За даними, наведеним нижче (Vрозч. – об’єм розчину, m(Х) – маса розчине-

ної речовини,  – густина розчину, t – температура розчину,  – ступінь елект-
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ролітичної дисоціації), розрахувати концентрації розчинів зазначених речовин 

(молярну і моляльну концентрації, молярну концентрацію еквіваленту, мольну і 

масову частки розчиненої речовини у відсотках): 

 

Номер 

варіанта 

Формула 

розчиненої 

речовини 

V, л m, г 
, 

г/см3 
 t, оС 

1 2 3 4 5 6 7 

1 CuSO4 1 319 1,200 0,90 0 

2 NaCl 2 58,44 1,010 0,90 20 

3 MgCl2 3 285,66 1,020 0,90 0 

4 ZnSO4 4 159,55 1,010 0,90 25 

5 CuCl2 5 672,26 1,06 0,90 0 

6 Fe2(SO4)3 6 399,69 1,016 0,90 21 

7 Zn(NO3)2 7  1325,59 1,120 0,90 20 

8 AgNO3 8 141,89 1,080 0,90 25 

9 H2SO4 9 88,20 1,001 0,90 20 

10 HCl 10 365,00 1,010 0,90 15 

11 HNO3 9 56,70 1,010 0,90 20 

12 BaCl2 8 166,60 1,030 0,85 0 

13 NiSO4 7 108,30 1,030 0,95 25 

14 Pb(NO3)2 6 198,70 1,050 0,90 20 

15 KCl 5 372,77 1,020 0,95 20 

16 K2Cr2O7 4 124,96 1,100 0,80 20 

17 KI 3 498,02 1,025 0,90 25 

18 KMnO4 2 31,61 1,008 0,85 20 

19 NH4NO3 1 70,00 1,010 0,90 0 

20 K2CrO4 3 58,26 1,003 0,95 15 

21 Na2SO3 4 50,41 1,001 0,90 20 

22 NH4Cl 2 10,69 1,002 0,90 25 
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1 2 3 4 5 6 7 

23 K2CO3 5 69,075 1,001 0,95 0 

24 AlCl3 6 638,154 1,025 0,85 20 

25 ZnCl2 7 95,390 1,002 0,90 0 

26 NaOH 8 32,000 1,001 0,90 25 

 

Завдання 5 

Розчини електролітів. Гідроліз солей 

 

Засвоїти такий матеріал: Електроліти; електролітична дисоціація; по-

няття про ізотонічний коефіцієнт; процес дисоціації кислот, основ і солей, ди-

соціація кислих і основних солей; ступінь дисоціації. Залежність ступеня дисо-

ціації від природи речовин, їхньої концентрації, температури; сильні й слабкі 

електроліти; дисоціація слабких електролітів; ступінчаста дисоціація; константа 

дисоціації; закон розведення Оствальда; стан сильних електролітів у розчині, 

їхній уявний ступінь дисоціації; поняття про активну концентрацію й коефіці-

єнт активності. Зсув рівноваги в розчинах слабких електролітів при додаванні 

сильного електроліту з однойменним іоном. Обмінні реакції в розчинах елект-

ролітів. Колігативні властивості розчинів. Дисоціація води. Іонний добуток во-

ди. Водневий показник (рН). Значення рН у нейтральних, кислих і лужних роз-

чинах. Гідроліз солей різного складу; ступінь гідролізу; константа гідролізу; за-

лежність константи гідролізу солі від сили кислоти й основи, які утворюють 

сіль; розрахунок константи гідролізу. 

 

Теоретична частина 

Електролітами називають речовини, розчини або розплави яких прово-

дять електричний струм. Провідниками електричного струму в розчинах є по-

зитивно заряджені (катіони) і негативно заряджені (аніони) частинки – іони. 

Вони утворюються внаслідок дисоціації молекул відповідного електроліту.  
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Електролітична дисоціація – процес розпаду молекул електроліту на іо-

ни під впливом полярних молекул розчинника. 

Електроліти різною мірою дисоціюють на іони. Кількісно повноту перебі-

гу процесу дисоціації характеризують ступенем дисоціації α, який дорівнює 

відношенню кількості молекул електроліту, що розпалися на іони у розчині, до 

загальної кількості молекул. Величина ступеня дисоціації залежить від природи 

розчиненої речовини і природи розчинника, від температури та концентрації 

розчину. 0 ≤ α ≤ 1 або 0 % ≤ α ≤ 100 %. За величиною ступеня дисоціації у роз-

чинах з молярною концентрацією еквівалента 0,1 моль/л електроліти поділяють 

на сильні (α  30 %) і слабкі (α  3 %). До сильних електролітів належать майже 

всі розчинні солі, луги, деякі кислоти (H2SO4, HNO3, HCl, HBr, HI, HClO4 тощо). 

Згідно з теорією електролітичної дисоціації, кислоти – це електроліти, які 

у процесі дисоціації у водному розчині як катіон утворюють тільки іони Гідро-

гену. Наприклад:  

HNO3   H+ + 3NO
. 

Багато основні кислоти дисоціюють ступінчасто: 

І ст. H2SO4   H+ + 4HSO
; 

ІІ ст. 4HSO
   H+ + 

2

4SO 
. 

За першим ступенем дисоціація відбувається більш повно. 

Основи – це електроліти, які у процесі дисоціації у водному розчині як 

аніон утворюють тільки гідроксид-іони ОН–. Наприклад:  

КОН   К+ + ОН–. 

Багато основні основи дисоціюють ступінчасто: 

І ст. Ca(OH)2   Ca(OH)+ + OH–; 

ІІ ст. Ca(OH)+   Ca2+ + OH–. 

Середні солі дисоціюють з утворенням катіонів металу та аніонів кислот-

ного залишку:  

BaCl2   Ba2+ + 2Cl–. 
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Під час дисоціації кислих солей утворюється катіон металу та аніон кис-

лого кислотного залишку:  

NaHCO3   Na+ + 3HCO
. 

Подальша дисоціація іону 3HCO
 ( 3HCO   Н+ + 

2

3CO 
) відбувається 

надзвичайно мало. Тому під час написання іонних рівнянь ми цей процес не  

фіксуємо. 

Основні солі під час дисоціації утворюють гідроксокатіон металу та ані-

он кислотного залишку:  

Cu(OH)Cl   CuOH+ + Cl–. 

Подвійні солі під час дисоціації утворюють прості іони:  

KMgCl3   K+ + Mg2+ + 3Cl–. 

Комплексні солі дисоціюють з утворенням простого і складного (ком-

плексного) іону:  

K3[Fe(CN)6]   3K+ + [Fe(CN)6]
3–. 

Процес дисоціації є зворотним. Тому для нього, як і для будь-якого зворо-

тного процесу, можна записати константу рівноваги, яка в цьому випадку нази-

вається константою дисоціації Кд. Наприклад: 

CH3COOH   H+ + CH3COO– 

3

д

3

H CH COO

CH COOH
K

       


  
. 

Величина Кд залежить тільки від природи речовин і температури. 

Для слабких електролітів зв’язок між молярною концентрацією (с), сту-

пенем дисоціації (α) і константою дисоціації (Кд) має вигляд: 

2

д
1










с
K , 

де с – загальна концентрація електроліту, моль/л; 

α – ступінь дисоціації. 

Це рівняння є математичним виразом закону розбавлення Оствальда.  

Для більшості слабких електролітів α 1, тому рівняння можна  

спростити: 

Кд  с.α2, звідки 
д = 
K

с
. 
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Це рівняння виражає залежність ступеня дисоціації слабкого електроліту 

від концентрації (із збільшенням концентрації розчину ступінь дисоціації елек-

троліту зменшується). Підвищення температури спричиняє збільшення ступеня 

дисоціації. 

Для розчинів сильних електролітів рівняння Оствальда застосовувати не 

можна, а для характеристики властивостей цих розчинів користуються понят-

тям активності а (замість концентрації). 

а = f.c, 

де  а – активність іона; 

с – фактична концентрація; 

f – коефіцієнт активності (вносить поправку на взаємодію певного іона з на-

вколишнім середовищем). 

Для дуже розбавлених розчинів f  1 і а = с. 

Коефіцієнт активності можна розрахувати за рівнянням 

2lg 0,5 f z I , 

де  z – заряд іона; 

І – іонна сила розчину, яка визначається як половина суми добутків квадра-

тів зарядів іонів на їхню концентрацію 

2 2

i i

i

1

2
 I c z . 

Хімічні реакції, що відбуваються між розчинами електролітів, можна зо-

бражувати у вигляді молекулярних та іонних рівнянь. 

Наприклад: 

BaCl2 + Na2SO4 = BaSO4 + 2NaCl (молекулярне рівняння); 

Ba2+ + 2Cl– + 2Na+ + 
2

4SO 
 = BaSO4 + 2Na+ + 2Cl– (повне іонне  

рівняння); 

Ba2+ + 
2

4SO 
 = BaSO4 (скорочене іонне рівняння). 

Під час складання іонного рівняння в молекулярному стані залишають 

осад, слабкий електроліт і летку сполуку. 

Наприклад: 

NaOH + HCl = NaCl + H2O (молекулярне рівняння); 

Na+ + OH– + H+ + Cl– = Na+ + Cl– + H2O (повне іонне рівняння); 
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OH– + H+ = H2O (скорочене іонне рівняння); 

CaCO3 + 2HCl = CaCl2 + H2O + CO2 (молекулярне рівняння); 

CaCO3 + 2H+ + 2Cl– = Ca2+ + 2Cl– + H2O + CO2 (повне іонне рівняння); 

CaCO3 + 2H+ = Ca2+ + H2O + CO2 (скорочене іонне рівняння). 

Колігативні властивості розчинів – це властивості, які залежать від кі-

лькості частинок розчиненої речовини у розчині та не залежать від хімічної 

природи розчиненої речовини. 

Кріоскопія – це явище зниження температури кристалізації розчину по-

рівняно з температурою кристалізації чистого розчинника. 

Згідно з наслідком із закону Рауля, зниження температури кристалізації 

розчину пропорційне моляльній концентрації розчиненої речовини у розчині: 

tкр. = t0 – t = і К b(X)= 
(X) 1000

(X) (Y)

m
i K

M m




 , 

де  to – температура кристалізації чистого розчинника, С;  

t – температура кристалізації розчину, С;  

К – кріоскопічна константа (для води 1,86 С/моль);  

b(X) – моляльна концентрація розчиненої речовини, мoль/кг (розчинника);  

m(Х) – маса розчиненої речовини, г;  

m(Y) – маса розчинника, г;  

М(X) – молярна маса розчиненої речовини, г/моль;  

і – ізотонічний коефіцієнт Вант-Гоффа.  

Ізотонічний коефіцієнт Вант-Гоффа можна виразити таким  

рівнянням: 

і = 1 + (n – 1), 

де   – ступінь дисоціації; 

n – кількість іонів, на які дисоціює одна молекула електроліту. 

Наприклад:  

Al2(SO4)3  2Al3+ + 3
2

4SO 
, n = 5. 

Ебуліоскопія – це явище підвищення температури кипіння розчину порі-

вняно з температурою кипіння чистого розчинника. 



 

49 

 

Згідно з наслідком із закону Рауля підвищення температури кипіння роз-

чину пропорційне моляльній концентрації розчиненої речовини у розчині: 

tкип.. = t – t0 = і Е b(X)= 
(X) 1000

(X) (Y)

m
i E

M m




 , 

де to – температура кипіння чистого розчинника, С;  

t – температура кипіння розчину, С;  

Е – ебуліоскопічна константа (для води 0,52 С/моль);  

b(X) – моляльна концентрація розчиненої речовини, мoль/кг (розчинника);  

m(Х) – маса розчиненої речовини, г;  

m(Y) – маса розчинника, г;  

М(X) – молярна маса розчиненої речовини, г/моль;  

і – ізотонічний коефіцієнт Вант-Гоффа. 

Осмос – це одностороння дифузія молекул розчинника у розчин крізь на-

півпроникну мембрану, або дифузія розчинника із розчину з меншою концент-

рацією у розчин з більшою концентрацією. 

Тиск, який потрібно прикласти до розчину, щоб осмос припинився, нази-

вається осмотичним тиском. 

Вант-Гофф встановив, що осмотичний тиск не залежить від природи ком-

понентів, що містяться у розчині, і збільшується пропорційно концентрації роз-

чиненої речовини с(X) і абсолютній температурі Т. Коефіцієнт пропорційності 

R – це універсальна газова стала, отже, 

Pосм = іc(Х)RT = 
pозч.

( )

( )

m X
i RT
M X V


 , 

де Росм. –
  осмотичний тиск розчину, кПа;  

с(Х) – молярна концентрація розчиненої речовини, моль/л;  

R – універсальна газова стала, що дорівнює 8,314 Дж /моль ∙ К;  

Т – абсолютна  температура, К;  

m(Х) – маса розчиненої речовини, г;  

М(Х) – молярна маса розчиненої речовини, г/ моль;  

Vрозч. – об’єм розчину, л.  
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Дисоціація води. Водневий показник 

Вода – дуже слабкий електроліт, який частково дисоціює згідно з рівнян-

ням: 

H2O   H+ + OH–  

д

2

H OH

H O
K

       


  
 = 1,8 × 10–16 (за 25 С). 

[H2O] залишається сталою величиною. 

Тому Кд
.[H2O] = const = 10–14. 

[H+].[OH–] = 10–14 – іонний добуток води. 

У чистій воді [H+] = [OH–] = 10–7 моль/л – нейтральне середовище. 

Якщо [H+]  [OH–] (наприклад, [H+] = 10–6, 10–4 моль/л) – кисле середовище. 

Якщо [H+]  [OH–] (наприклад, [H+] = 10–8, 10–10 моль/л) – лужне середо-

вище. 

Зручніше оперувати не концентраціями іонів (дуже малі дробові числа), а 

логарифмами цих величин. 

рН – водневий показник, pH = –lg[H+]. 

pOH = –lg[OH–]. 

Якщо [H+] = 10–7, то pH = –lg10–7 = 7. 

Тому в нейтральному водному розчині pH = 7, у кислому – pH  7, у луж-

ному – pH  7. 

pH + pOH = 14. 

 

Гідроліз солей 

Слово «гідроліз» буквально означає «розкладання водою». Гідролізом на-

зивається усяка взаємодія речовини з водою обмінного характеру, під час якої 

складові речовини з’єднуються зі складовими води. Гідролізуватися можуть хі-

мічні сполуки різних класів: солі, вуглеводи, білки, етери, естери, жири, тощо. 

Гідроліз солі є результатом взаємодії іонів солі з молекулами води, що ут-

ворюють їхні гідратні оболонки. 
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Реакція обміну між іонами розчиненої солі та іонами води, внаслідок якої 

утворюється слабкий електроліт, називається гідролізом солі. 

Більшість реакцій гідролізу – зворотні: 

NH4Cl + HOH   NH4OH + HCl; 

Pb(NO3)2 + HOH   Pb(OH)(NO3) + HNO3. 

Якщо основа чи кислота, що утворюють сіль, є не тільки слабкими елект-

ролітами, але й малорозчинними або нестійкими і розкладаються з утворенням 

летких продуктів, то в цьому випадку гідроліз солі перебігає незворотно: 

Al2S3 + 6H2O  2Al(OH)3 + 3H2S. 

Здатність солей гідролізуватися залежить від властивостей іонів, що утво-

рюють сіль, і від зовнішніх факторів (температури, концентрації розчину). 

 

Відсутність гідролізу в розчинах солей 

Солі, утворені сильними кислотами і сильними основами (NaCl, KNO3, 

BaCl2, K2SO4, NaClO4 тощо), не піддаються гідролізу. При розчиненні у воді во-

ни розпадаються на катіони сильних основ і аніони сильних кислот, які не здат-

ні при взаємодії з водою утворити молекули слабких електролітів. Водні розчи-

ни таких солей мають нейтральну реакцію середовища (рН = 7). 

 

Гідроліз за катіоном 

Солі, утворені слабкими основами і сильними кислотами, гідролізуються 

за катіоном: 

NH4Cl + HOH   NH4OH + HCl, 

або в іонному вигляді: 

4NH
 + HOH   NH4OH + H+. 

Гідроліз солей, до складу яких входять багатовалентні катіони, перебігає 

ступінчасто через стадії утворення основних солей: 

І ст. CuCl2 + HOH   Cu(OH)Cl + HCl; 
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Cu2+ + HOH   Cu(OH)+ + H+.  

ІІ ст. Cu(OH)Cl + HOH   Cu(OH)2 + HCl; 

Cu(OH)+ + HOH   Cu(OH)2 + H+. 

У таких випадках гідроліз майже повністю припиняється на перших ста-

діях (накопичення іонів Н+ зміщує рівновагу в бік вихідних речовин). 

Більш повному гідролізу сприяє розбавлення розчину і підвищення тем-

ператури. (У такому випадку можна враховувати гідроліз і за другим ступенем). 

Водні розчини солей, утворених слабкими основами і сильними кислота-

ми, мають кислу реакцію середовища (pH  7). 

 

Гідроліз за аніоном 

Солі, утворені слабкими кислотами і сильними основами, гідролізуються 

за аніоном: 

CH3COONa + HOH   CH3COOH + NaOH; 

або в іонному вигляді: 

CH3COO– + HOH   CH3COOH + OH–. 

Отже, іони CH3COO– як іони слабкої кислоти взаємодіють з водою, відтя-

гують від неї Гідроген і утворюють слабкий електроліт (ацетатну кислоту). 

Гідроліз солей, до складу яких входять багатовалентні аніони, перебігає 

ступінчасто: 

І ст. K2CO3 + HOH   KHCO3 + KOH; 

2

3CO 
 + HOH   3HCO

 + OH–.  

ІІ ст. KHCO3 + HOH   H2CO3 + KOH; 

3HCO
 + HOH   H2CO3 + OH–  

За другим ступенем гідроліз відбувається значно меншою мірою.  

Водні розчини солей, утворених слабкими кислотами і сильними основа-

ми, мають лужну реакцію середовища (pH  7). 
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Гідроліз за катіоном і аніоном 

Солі, утворені слабкими основами і слабкими кислотами, гідролізуються і 

за катіоном, і за аніоном. Гідроліз може відбуватися значною мірою: 

CH3COONH4 + HOH   CH3COOH + NH3 + H2O. 

Реакція розчинів таких солей залежить від відносної сили кислоти і осно-

ви, які утворилися (від їхніх констант дисоціації). Розчин ацетату амонію має 

нейтральну реакцію середовища, оскільки Кд(CH3COOH)  Кд(NH4OH). 

Якщо Кд(основи)  Кд(кислоти), то pH  7, у випадку Кд(основи)  

Кд(кислоти) – pH  7. 

Кількісно гідроліз оцінюють за ступенем і константою гідролізу. 

Ступінь гідролізу показує частку гідролізованих молекул і визначається 

відношенням числа молів солі, що піддалися гідролізу, до загального числа мо-

лів солі. Ступінь гідролізу залежить від природи солі, її концентрації і темпера-

тури розчину. Із розбавленням і підвищенням температури розчину ступінь гід-

ролізу солі зростає. Повніше характеризує гідроліз константа гідролізу (Кг), яка 

є константою рівноваги відносно реакції гідролізу. 

Наприклад, для CH3COONa, гідроліз якого відбувається за рівнянням: 

CH3COO– + HOH   CH3COOH + OH–, 

згідно із законом дії мас, можна записати константу гідролізу Кг у такому 

вигляді:  

3

г

3

OH CH COOH

CH COO
K





     
  

;  
2H O

г

д 3CH COOH

K
K

K
 . 

Для NH4Cl  
2H O

г

д 4NH OH

K
K

K
 . 

Для CH3COONH4    
2H O

г

д 3 д 4СH COOH NH OH

K
K

K K



. 

За принципом Ле Шательє в разі додавання кислоти рівновага реакції гід-

ролізу зміститься у напрямку вихідних речовин, а в разі додавання води (розба-

влення розчину) – у напрямку продуктів реакції. 
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Приклад 1. Обчисліть концентрацію іонів водню і значення рН в 0,3 М 

розчині нітритної кислоти, якщо за температури 25 С константа дисоціації її 

дорівнює 4 × 10–4 моль/л. 

Розв’язання. Електролітична дисоціація нітритної кислоти перебігає за 

рівнянням HNО2   Н+ + NО


2 . Ступінь дисоціації нітритної кислоти, як слаб-

кого електроліту, розраховуємо за рівнянням 

4
Д 2

2

4 10
3,65 10

(HNO ) 0,3


 


  

К

с
. 

Концентрація іонів водню в розчині слабкої нітритної кислоти 

[Н+] = = 2(HNO )c  = 3,65 × 10-2 × 0,3 =1,1 × 10 -2 моль/л. 

Значення водневого показника  

pH = -lg[Н+] = -lgl,1 × 10-2 = 2 – lg1,1 = 1,96. 

Приклад 2. За якої температури буде кристалізуватися 5 %-й розчин хло-

риду натрію? ( = 1). 

Розв’язання. tкр. = t0 – t = іКb(X)= 
(X) 1000

(X) (Y)

m
i K

M m




 ; 

NaCl  Na+ + Cl–, n = 2 

і = 1 + 1(2 – 1) = 2. 

Якщо прийняти масу розчину 100 г, то m(NaCl) = 5 г, m(H2O) = 100 – 5 =  

= 95 г. M(NaCl) = 58 г/моль. 

tкр. = 
5 1000

2 1,86
58 95





 = 3,375 С. 

Вода кристалізується за 0 C, отже, температура кристалізації розчину бу-

де t = 0 – tкр = 0 – 3,375= –3,375 C. 

 

Виконати завдання 

1. Для наведених нижче речовин : а) скласти рівняння дисоціації; б) роз-

рахувати ступінь дисоціації, рH розчину, ізотонічний коефіцієнт (для багатоос-

новних кислот розрахунок проводити за константою дисоціації І ступеня); 

в) для кислот розрахувати концентрацію іонів Н+, для основ – іонів ОН–: 
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Номер 

варіанта 

Формула  

речовини 

Назва 

речовини 

Константа 

дисоціації 

Концентра-

ція, моль/л 

1 2 3 4 5 

1 HF Фторидна 7,2 × 10–4 0,1 

2 HF Фторидна 7,2 × 10–4 0,001 

3 HNO2 Нітритна 4 × 10–4 0,001 

4 HNO2 Нітритна 4 × 10–4 0,01 

5 HBO2 Метаборатна 7,5 × 10–10 0,01 

6 HBO2 Метаборатна 7,5 × 10–10 0,1 

7 HCN Цианідна 7,2 × 10–10 0,01 

8 HCN Цианідна 7,2 × 10–10 0,001 

9 C6H4OHCOOH Саліцілатна 1,1 × 10–3 0,001 

10 C6H4OHCOOH Саліцілатна 1,1 × 10–3 0,01 

11 H3BO3 Боратна 5,8 × 10–10 0,01 

12 H3BO3 Боратна 5,8 × 10–10 0,1 

13 H2S Сульфідна 1,1 × 10–7 0,001 

14 H2CO3 Карбонатна 4,4 × 10–7 0,001 

15 H2CO3 Карбонатна 4,4 × 10–7 0,01 

16 H3PO4 Ортофосфатна 7,1 × 10–3 0,01 

17 H3PO4 Ортофосфатна 7,1 × 10–3 0,1 

18 H2C2O4 Оксалатна 5,4 × 10–2 0,1 

19 H2C2O4 Оксалатна 5,4 × 10–2 0,01 

20 CH3COOH Ацетатна 1,8 × 10–5 0,1 

21 CH3COOH Ацетатна 1,8 × 10–5 0,001 

22 C2H5COOH Пропіонатна 1,3 × 10–5 0,1 

23 C6H5COOH Бензоатна 6,1 × 10–5 0,1 

24 C6H5COOH Бензоатна 6,1 × 10–5 0,01 

25 NH4OH Гидроксид амо-

нію 

1,7 × 10–5 0,01 

 

2. Для наведених нижче солей: а) скласти рівняння гідролізу; б) вказати 

значення рН (більше, менше або дорівнює 7) у розчині солі; в) розрахувати 

константу гідролізу солі, використовуючи значення констант дисоціації слаб-

ких електролітів з попереднього завдання. 
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Номер 

варіанта 
Речовина 

Номер 

варіанта 
Речовина 

Номер 

варіанта 
Речовина 

1 NaNO2 10 Na2C2O4 19 C6H6COOK 

2 NH4F 11 KF 20 NH4NO3 

3 NaBO2 12 K3PO4 21 C6H4OHCOOK 

4 Na3BO3 13 LiF 22 NH4Cl 

5 Na2CO3 14 C2H5COONa 23 K2C2O4 

6 (NH4)2CO3 15 NaF 24 KNO2 

7 K2S 16 NH4I 25 KCN 

8 Na3PO4 17 K2CO3   

9 Na2S 18 CH3COONa   

 

3. Для наведених у таблиці завдання 4 (с. 43) речовин розрахувати темпе-

ратури кипіння, замерзання і осмотичний тиск розчинів. 

 

Завдання 6 

Фізичні і хімічні властивості металів 

 

Засвоїти такий матеріал: Розташування металів у періодичній системі. 

Особливості будови кристалічних ґраток металів, металічний зв’язок. Загальні 

фізичні та хімічні властивості металів. Ряд електрохімічних потенціалів. Най-

важливіші способи добування металів із руд: пірометалургія, металотермія, гід-

рометалургія, електроліз. Методи збагачення руд. Сплави. Добування металів 

високої чистоти. 

Переважна більшість елементів періодичної системи (83 із 117) – це мета-

ли. Проте в техніці як основні конструкційні матеріали використовують лише 

деякі з них, зокрема, залізо, алюміній, мідь, нікель, титан. Чимало металів, на-

приклад, марганець, хром, молібден, тантал, ніобій і ванадій вживають у спла-

вах з основними як леґуючі домішки.  
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Сплави – це складні системи, що утворюються при кристалізації розплавів 

кількох хімічних елементів (як металів, так і неметалів) з метою суттєвого по-

ліпшення властивостей металопродуктів, зокрема сталей. Достатньо пошире-

ним є також використання багатьох металів як захисного покриття (золото,  

срібло, свинець, цинк, олово тощо). 

Поширення в природі. У природі метали існують переважно у вигляді  

сполук: оксидів (Fe3O4, Fe2O3), сульфідів (ZnS, PbS), сульфатів(CaSO4, BaSO4), 

хлоридів (KCl, NaCl), карбонатів (CaCO3, FeCO3), фосфатів (Ca3(PO4)2), нітратів 

(NaNO3, KNO3) тощо. У вільному стані в земній корі трапляються лише ті мета-

ли, які в ряду стандартних електрохімічних потенціалів знаходяться праворуч 

від Гідрогену – мідь, ртуть, срібло, золото, платина. 

Фізичні властивості. За звичайних температур усі метали (окрім ртуті й 

францію, що є рідинами) – це тверді речовини, які добре відбивають світло і 

тому непрозорі, мають специфічний металічний блиск. Найкраще відбивають 

світло індій та срібло, тому їх використовують для виготовлення дзеркал у 

прожекторах і рефлекторах. Майже всі метали (за винятком золота і міді)  

мають білий або сірий колір із різними відтінками. У порошкоподібному стані 

більшість металів набувають чорного або темно-сірого кольору. Усі метали  

добре проводять електричний струм і тепло. Найкращі провідники електрично-

го струму й тепла – срібло й мідь. 

Метали – переважно пластичні речовини. Пластичність – це здатність 

легко змінювати форму під дією зовнішніх сил і зберігати таку форму після 

припинення цієї дії. Найбільш пластичний метал – золото. З нього можна виго-

товляти дуже тонку фольгу й тягнути тонкі нитки. Характерні фізичні власти-

вості металів пояснюються особливостями їх внутрішньої структури – наявніс-

тю «електронного газу» – вільних електронів. 

Густина, температури плавлення, кипіння та твердість металів залежать 

від їхніх індивідуальних властивостей – маси атома, заряду ядра, міцності ме-

талічного зв’язку. За густиною метали поділяються на легкі, густина () яких не 
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перевищує 3
кг5 000

м (літій, натрій, магній, алюміній тощо) і важкі 

3
кг5000

м
  (цинк, залізо, мідь, ртуть тощо). За температурами плавлення ро-

зрізняють тугоплавкі (Тпл.  1 300 С) та легкоплавкі (Тпл.  1 300 С) метали.  

Найнижчу температуру плавлення має ртуть (–38,87 С), найвищу –  

вольфрам (3 410 С). За твердістю метали поділяють на тверді й м’які. Найтвер-

дішими є хром і вольфрам, найм’якішими – натрій, калій та індій. 

За іншими ознаками розрізняють такі метали: чорні (залізо, марганець, 

хром), кольорові (усі інші), рідкісні (літій, рубідій, цезій, берилій, молібден,  

вольфрам, цирконій, гафній, ванадій, ніобій, тантал та ін.), рідкісноземельні 

(скандій, ітрій, лантан і лантаноїди), лужні (літій, натрій, калій, рубідій, цезій, 

францій), лужноземельні (кальцій, стронцій, барій, радій), благородні (золото, 

срібло, платина, паладій, родій, іридій, рутеній та осмій), радіоактивні  

(технецій, прометій, полоній, фракцій, радій, актиній та актиноїди) тощо.  

 

Структура металів 

Метали і сплави – це тверді кристалічні речовини, атоми або іони яких 

розташовані впорядковано (мають просторову когерентність). Для опису внут-

рішньої будови кристалів застосовують поняття кристалічних ґраток, що ста-

новлять просторовий каркас, у вузлах якого розташовані частинки (атоми, іони, 

молекули). У вузлах кристалічних ґраток металів знаходяться позитивно заря-

джені іони. При утворенні таких кристалів атоми настільки зближаються, що 

відбувається перекривання хмар валентних електронів, внаслідок чого останні 

стають узагальненими і набувають можливість вільно переміщуватися по всьо-

му об’єму кристала. В ідеальному випадку метали, як і всі кристалічні тіла, ма-

ють дальній порядок; їм притаманна глобальна структура, тобто розташування 

частинок є цілком прогнозованим на великих відстанях (аж до межі кристала). 

Вузли у будь-яких кристалічних ґраток розташовуються у різних  

площинах, які називають кристалографічними. Найменший об’єм металу, який 

характеризує атомно-кристалічну будову в цілому, має назву елементарної ко-
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мірки, що становить паралелепіпед, простим переміщенням якого вздовж трьох 

напрямків можна побудувати просторові кристалічні ґратки. Кількісними хара-

ктеристиками елементарної комірки є розміри її ребер (так званий період або 

стала ґраток та кути між її гранями).  

Якщо вузли кристалічних ґраток розташовані тільки у вершинах парале-

лепіпеда, то ґратки називають простими, а якщо, крім цього, вузли знаходяться 

і в центрі основ паралелепіпеда – базоцентрованими. Якщо вузол присутній у 

центрі комірки, ґратки називають об’ємноцентрованими, а у разі присутності 

вузлів у центрі кожної з бокових граней – гранецентрованими. Для  

металів найпоширеніші такі типи кристалічних ґраток як кубічна 

об’ємноцентрована (далі – ОЦК), кубічна гранецентрована (далі – ГЦК) та гек-

сагональна щільноупакована (далі – ГЩУ). 

У об’ємноцентрованих кубічних ґратках (рис. 6.1, а) усі атоми розташо-

вані у вершинах куба і центрі його об’єму. ОЦК мають такі метали: літій, на-

трій, калій, ванадій, хром, а-залізо, рубідій, ніобій, молібден, вольфрам тощо. 

Кубічні гранецентровані ґратки (рис. 6.1, б) при кристалізації утворюють алю-

міній, кальцій, у-залізо, нікель, мідь, паладій, срібло, платина, золото та інші 

метали, атоми яких розташовуються у вершинах і центрах кожної з граней куба. 

Таким металам, як берилій, магній, кадмій, титан, кобальт, цинк, притаманне 

утворення гексагональних щільноупакованих ґраток (рис. 6.1, в), елементарна 

комірка яких – шестигранна призма, у вершинах, центрах граней і всередині 

якої знаходяться атоми. 
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Рисунок 6.1 – Розташування атомів у ґратках ОЦК (а), ГЦК (б) та ГЩУ (в) 

 

Хімічні властивості металів 

Основною хімічною властивістю металів є здатність їхніх атомів легко  

віддавати свої валентні електрони і переходити у позитивно заряджені іони. 

Типові метали ніколи не приєднують електронів; їхні іони завжди заряджені 

позитивно.  

Оскільки метали легко віддають при хімічних реакціях свої валентні еле-

ктрони, типові метали є енергійними відновниками. 
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Здатність віддавати електрони проявляється у різних металів по-різному. 

Чим легше метал віддає свої електрони, тим він активніший, тим енергійніше 

він вступає у взаємодію з іншими речовинами. 

 

Взаємодія металів з розчинами солей інших металів 

Зануримо шматочок цинку в розчин будь-якої солі свинцю. Цинк починає 

розчинятися, а з розчину виділяється свинець.  

Рівняння реакції: 

Zn + Pb(NO3)2 = Pb + Zn(NO3)2. 

З рівняння видно, що ця реакція є типовою окисно-відновною реакцією. 

Сутність її полягає у тому, що атоми цинку віддають свої валентні електрони 

іонам двовалентного свинцю і перетворюються на іони цинку, а іони свинцю 

відновлюються і виділяються у вигляді металевого свинцю. Якщо діяти навпа-

ки, тобто занурити шматочок свинцю в розчин солі цинку, то ніякої реакції не 

відбудеться. Це показує, що цинк більш активний метал, ніж свинець, що його 

атоми легше віддають, а іони важче приєднують електрони, ніж атоми та іони 

свинцю. 

Витіснення одних металів з їхніх сполук іншими металами вперше було 

докладно вивчене російським ученим Бекетовим, що розташував метали за зме-

ншенням їхньої хімічної активності в так званий «ряд витіснення». У наш час 

ряд витіснення Бекетова має назву ряду напруг. 

 У таблиці А.1 (дод. А) наведені значення стандартних електродних поте-

нціалів деяких металів. Символом Me+/Me позначений метал Me, занурений у 

розчин його солі. Стандартні потенціали електродів, що виступають як віднов-

ники стосовно водню, мають знак «–», а знаком «+» відзначені стандартні поте-

нціали електродів, що є окисниками. 

Якщо розташувати метали в ряд за зростанням їхніх стандартних елект-

родних потенціалів, то ми одержимо електрохімічний ряд напруг металів: Li, 

Rb, K, Ba, Sr, Ca, Na, Mg, Al, Mn, Zn, Cr, Fe, Cd, Co, Ni, Sn, Pb, H, Sb, Bi, Cu, Hg, 

Ag, Pd, Pt, Au.  
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Ряд напруг характеризує хімічні властивості металів так: 

1.  Чим менше електродний потенціал металу, тим сильніша його відновна 

здатність. 

2.  Кожний метал здатний витісняти (відновлювати) з розчинів солей ті 

метали, які розташовані у ряді напруг праворуч від нього. 

3.  Усі метали, що мають негативний стандартний електродний потенціал, 

тобто, які розташовані у ряді напруг ліворуч від Гідрогену, здатні витісняти во-

день з розчинів кислот (окрім сульфатної концентрованої та нітратної кислот). 

Необхідно відзначити, що поданий ряд характеризує поведінку металів і 

їхніх солей тільки у водних розчинах і за кімнатної температури. Окрім того, 

потрібно зауважити, що висока електрохімічна активність металів не завжди 

означає його високу хімічну активність. Наприклад, ряд напруг починається з 

літію, тоді як більш активні в хімічному відношенні рубідій і калій розташовані 

праворуч від літію. Це пов’язано з винятково високою енергією процесу гідра-

тації іонів літію порівняно з іонами інших лужних металів.  

 

Взаємодія металів з розчинами кислот і лугів 

Метали, які розташовані в ряді напруг до Гідрогену, витісняють водень із 

розбавлених розчинів сильних кислот (HCl, H2SO4, HI, HBr): 

Zn + H2SO4розб. = ZnSO4 + H2 

Ni + 2HCl = NiCl2 + H2. 

Метали, розташовані в ряді напруг після Гідрогену (Cu, Ag, Au), не взає-

модіють із розбавленими розчинами кислот неокиснювального типу. Кислоти, 

які мають окиснювальні властивості (HNO3, HClO4, H2SO4конц.) при взаємодії з 

металами не виділяють водень, а відновлюються, залежно від активності металу 

і концентрації кислоти, до різних продуктів. Зокрема, нітратна кислота високої 

концентрації відновлюється активними металами (Mg, Zn та ін.) до оксидів  

Нітрогену NO, N2O та азоту (N2): 

3Zn + 8HNO3конц. = 3Zn(NO3)2 + 2NO + 4H2O. 
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Неактивними металами (Cu, Ag та ін.) концентрована нітратна кислота 

відновлюється до оксиду Нітрогену(ІV) (NO2): 

Cu + 4HNO3конц. = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O. 

Розбавлені розчини нітратної кислоти відновлюються активними метала-

ми до N2 і NH3, а неактивними металами – до N2O і NO: 

4Mg + 10HNO3розб. = 4Mg(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O; 

3Cu + 8HNO3розб. = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O. 

Деякі метали, наприклад, Au, Al, Cr, у розчинах нітратної кислоти можуть 

пасивуватися (покриватися захисною плівкою). Такі метали розчиняються у ро-

зчинах нітратної кислоти з домішками хлоридної кислоти. Наприклад, суміш 

нітратної та хлоридної кислот (складу в об’ємних частках 1 : 3) здатна розчини-

ти золото. 

Au + 3HCl + HNO3 = AuCl3 + NO + 2H2O. 

Концентрована сульфатна кислота відновлюється неактивними металами 

(Cu, Ag та ін.) до SO2: 

Cu + 2H2SO4конц. = CuSO4 + SO2 + 2H2O. 

Активні метали відновлюють сульфатну кислоту до сірки і, навіть, до сір-

ководню: 

4Mg + 5H2SO4 = 4MgSO4 + H2S + 4H2O. 

Метали головної підгрупи першої та другої групи періодичної системи  

Д. І. Менделєєва не взаємодіють з лугами. 

Амфотерні метали ІІІ–VI груп реагують з лугами та розчинами лугів з 

утворенням солей та водню: 

2Al + 2NaOH + 2H2O = 2NaAlO2 + 3H2 

2Al + 2NaOHконц. + 6H2O = 2Na[Al(OH)4] + 3H2 

d-метали у розчинах лугів пасивуються. 

d-метали, які проявляють амфотерні властивості, можуть реагувати з роз-

чинами лугів: 

In + 2NaOH = Na2InO2 + H2 
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Деякі метали можуть реагувати з лугами тільки у присутності окисників. 

 

Виконати завдання 

Скласти рівняння взаємодії металу із зазначеними речовинами: 

1 Mg H2O,NaOН, HCl,CuCl2,HNO3 

2 Mg ZnSO4,H2SO4,CH3COOH,H2O 

3 Fe H2O, NaOH., HCl,MgCl2 

4 Fe H2O, H2SO4, HNO3, ZnSO4 

5 Ni MgCl2, NaOH, HNO3, HCl 

6 Al H2O, NaOH, HCl, HNO3 

7 Zn H2O ,NaOH, CuCl2, MgSO4, H2SO4 

8 Cu FeSO4, H2S, NaOH, AgNO3 

9 Ni HCl, ZnCl2, AgNO3, H2SO4 

10 Pb CH3COOH, HNO3, MgCl2 

11 Mn ZnSO4, H2SO4, CH3COOH,H2O 

12 Al H2O, NaOH, HCl,MgCl2 

13 Ag HNO3, Mg(NO3)2, Cu(NO3)2, H2SO4 

14 Zn H2O, NaOH, H2SO4, Pb(NO3)2 

15 Cu ZnCl2, HCl, MnCl2, H2SO4 

16 Ca H2O, HCl, MnCl2, H2SO4 

17 Cr NaOH, AgNO3, ZnCl2, H2SO4 

18 Sn NaOH, AgNO3, ZnCl2, H2SO4 

19 Ag HNO3, Zn(NO3)2, H2O, H2SO4 

20 Al H2SO4, MgCl2, NaOH, HNO3 

21 Fe H2SO4, MgCl2, NaOH, HNO3 

22 Ni HCl, Cu(NO3)2, HNO3, NaOH 

23 Sn CuCl2, H2S, HCl, H2O 

24 Ca H2SO4, CuCl2, H2O, NaOH 

25 Pb HNO3, CH3COOH, H2O, Zn(NO3)2 
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Якщо взаємодія не відбувається, пояснити причини. 

 

Завдання 7 

Окисно-відновні реакції 

 

Засвоїти такий матеріал: Ступінь окиснення елементів; поняття про 

окисно-відновні реакції; процеси окиснення і відновлення; найважливіші окис-

ники і відновники; методика розставляння коефіцієнтів у окисно-відновних ре-

акціях методом електронного балансу; поняття про окисно-відновні потенціали 

та напрямок протікання окисно-відновних реакцій. 

Окисно-відновні реакції – це реакції, що супроводжуються зміною ступе-

нів окиснення атомів, що входять до складу реагуючих речовин.  

Окиснення – це процес віддавання електронів атомом, молекулою або  

іоном. Атоми, молекули або іони, що віддають електрони, називаються  

відновниками, самі ж вони окиснюються.  

Відновлення – це процес приєднання електронів атомом, молекулою або 

іоном. Атоми, молекули або іони, що приєднують електрони, називаються  

окисниками, самі ж вони відновлюються.  

Приклад 1. Визначте ступінь окиснення хлору в таких сполуках:    

Cl2O, HCl, NaCIO, KClО4, HClО3. 

Розв’язання. Позначимо ступінь окиснення хлору через х. Пам’ятаючи, що 

ступінь окиснення водню й лужних металів дорівнює +1,  кисню –2, а сумарний 

ступінь окиснення будь-якої сполуки є нульовим, одержимо: 

Cl2O            2х + (-2) = 0   х = +1; 

HCI             (+1) + х = 0   х = -1 ; 

NaClO        (+1) + х + (-2) = 0  х = + 1; 

KClО4           (+1) + х + 4(-2) = 0  х = + 7; 

HClО3       (+1) + х + 3(-2) = 0  х = + 5. 

Ступінь окиснення атома позначається арабською цифрою із знаком  «+» 

або «–» і ставиться над символом хімічного елемента. Наприклад, 
2

1

Cl O


; 
1

Na ClO


; 

4

7

K ClO


. 
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Приклад 2. Які речовини і завдяки яким елементам виконують роль окис-

ників і відновників у таких реакціях:  

а) SO2+Br2+2H2O = 2HBr + H2SO4;  

б) С12 + Н2O = НС1 + НС1O; 

в) (NH4)Cr2O7 = N2+Cr2O3+2H2O? 

Розв’язання. Реакція а) належить до реакцій міжмолекулярного окиснення-

відновлення. У речовинах реакції знаходимо елементи, що змінюють ступінь оки-

снення (ступінь окиснення записується над елементом) 

+

22 2 2 4

4 +60 -1

 +  + 2  = 2  + SO Br H O HBr H S O . 

Тоді 

+4 +6
- -2 e  = S S ;   S – відновник – реакція окиснення; 

2

-10
- +2 e  = Br 2Br ; Вг2 – окисник – реакція відновлення. 

Реакція б) належить до реакцій диспропорціювання (самоокиснення-

самовідновлення) 

0

2 2

-1 +1

 +  =  + Cl H O HCl HClO . 

Запишемо дві напівреакції: 

2

0 -1
- +2 e  = Cl 2Cl ; С12 – окисник – реакція відновлення; 

2

0 +1
- -2 e  = Cl 2Cl ; С12 – відновник – реакція окиснення. 

З реакцій видно, що С12 одночасно є і відновником, і окисником. 

 Реакція в) належить до реакцій внутрішньо молекулярного окиснення -

відновлення 

2 24 7 3 2

2

2

6 +33 0

 =  + 4NH Cr O N Cr O H O
 

 
 

 

Запишемо дві напівреакції: 

2

-3 0
- -6 e  = 2N N ;  N – відновник – реакція окиснення; 

+6 +3
- +3 e  = Cr Cr ;  Сг – окисник – реакція відновлення. 
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Правила складання рівнянь електронного балансу 

 Під час складання рівнянь електронного балансу виходять з того, що:  

а) сума електронів, які беруть участь у реакції відновлення, дорівнює сумі 

електронів, які беруть участь у реакції окиснення;  

б) алгебраїчна сума ступенів окиснення окремих атомів, відповідних моле-

кул, дорівнює нулю;  

в) визначають речовини, в яких атоми змінюють свій ступінь окиснення;  

г) занотовують рівняння електронного балансу, в яких розраховується кіль-

кість електронів, які віддає відновник і приймає окисник; 

д) зрівнюють кількості приєднаних і відданих електронів введенням множ-

ників, виходячи з найменшого загального кратного для коефіцієнтів у процесах 

окиснення й відновлення;  

е) знайдені коефіцієнти підставляють у рівняння реакції перед відповідними 

формулами речовин у лівій і правій частинах; 

ж) підбирають коефіцієнти для  решти учасників реакції. 

 Приклад 3. Методом електронного балансу розставте коефіцієнти в рів-

нянні окисно-відновної реакції:  

Р + НСlО3 + Н2O = Н3РO4 + НС1. 

Розв’язання. На початку складання рівняння реакції визначимо елементи, 

що змінили ступінь окиснення, і складімо електронний баланс процесів окиснен-

ня й відновлення: 

0

3 2 3 4

+5 -1+5

+  +  =  + P HClO H O H P O HCl . 

Ступінь окиснення змінюють Фосфор і Хлор. Складімо електронні рівняння: 

0 +5
- -5 e  = P P

 

 

6 (реакція окиснення) 

+5 -1
- +6 e  = Cl Cl  

 

5 (реакція відновлення) 

0

 P  – відновник; 
+5

 Cl  – окисник. Найменше загальне кратне дорівнює 30.  

Знайдені коефіцієнти підставляємо до рівняння реакції: 

6Р + 5НСlО3 + Н2O  6Н3РO4 + 5НСl. 
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Порівняння лівої і правої частин рівняння показує, що для повного матеріа-

льного балансу в лівій частині перед Н2O потрібно виставити коефіцієнт 9. 

Тоді в остаточному вигляді наявне таке рівняння:  

6Р + 5НСlO3 + 9Н2O = 6 Н3 РO4 + 5НСl. 

 

Виконати завдання 

Методом електронного балансу розставити коефіцієнти у наведених  

окисно-відновних реакціях, вказавши відновник і окисник: 

Номер 

варіанта 
Схема окисно-відновної реакції 

1 2 

1 1) KMnO4 + HCl  Cl2 + KCl + MnCl2 + H2O 

2) Zn + HNO3  Zn(NO3)2 + NH4NO3 +H2O 

2 1) MnO2 + NaNO3 + NaOH  Na2MnO4 + NaNO2 +H2O 

2) H2SO3 + Br2 + H2O  H2SO4 + HBr 

3 1) KMnO4 + H2O2 + H2SO4  MnSO4 + O2 + K2SO4 + H2O 

2) FeCl2 + KClO3 + HCl  FeCl3 + KCl + H2O 

4 1) K2Cr2O7 + KI + H2SO4  Cr2(SO4)3 + I2 + K2SO4 + H2O  

2) HBr + H2SO4  SO2 + Br2 + H2O 

5 1) KI + H2O2 + H2SO4  I2 + H2O + K2SO4 

2) K2Cr2O7 + H2SO4 + H2S  S + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O 

6 1) P + HIO3 + H2O  H3PO4 +HI 

2) H2S + KMnO4 + H2SO4  K2SO4 + MnSO4 + S + H2O 

7 1) PbO2 + MnSO4 + HNO3  PbSO4 + Pb(NO3)2 + HMnO4 + H2O 

2) NaCrO2 + H2O2 + NaOH  Na2CrO4 + H2O 

8 1) MnO2 + K2CO3 + KNO3  K2MnO4 + KNO2 + CO2 

2) Sn + H2SO4  Sn(SO4)2 + SO2 + H2O 

9 1) Na2SO3 + Br2 + H2O  Na2SO4 + HBr 

2) MnO2 + HCl  MnCl2 + Cl2 + H2O 
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1 2 

10 1) Cl2 + KOH  KCl + KClO3 + H2O 

2) Pt + HNO3 + HCl  PtCl4 + NO + H2O 

11 1) FeSO4 + HNO3 + H2SO4  Fe2(SO4)3 + NO + H2O 

2) K2Cr2O7 + H2S + H2SO4  K2SO4 + Cr2(SO4)3 + S + H2O 

 12 1) (NH4)2Cr2O7  N2 + Cr2O3 + H2O 

2) Zn + H2SO4  ZnSO4 + H2S + H2O 

13 1) Na2SO3 + KMnO4 + H2SO4  K2SO4 + MnSO4 + Na2SO4 + H2O 

2) PbS + HNO3  PbSO4 + NO2 + H2O 

14 1) Mg + HNO3  Mg(NO3)2 + N2O + H2O 

2) FeSO4 + KMnO4 + H2SO4  Fe2(SO4)3 + MnSO4 + K2SO4 + H2O 

15 1) NaCrO2 + Br2 + NaOH  Na2CrO4 + NaBr + H2O 

2) K2MnO4 + Cl2  KMnO4 + KCl 

16 1) Zn + K2Cr2O7 +H2SO4  ZnSO4 + Cr2(SO4)3 +K2SO4 + H2O 

2) SO2 + HBrO3 + H2O  H2SO4 + Br2 

17 1) Na2SO3 + KMnO4 + KOH  Na2SO4 + K2MnO4 + H2O 

2) NO + K2Cr2O7 + H2SO4  HNO3 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O 

18 1) HNO2 + PbO2 + H2SO4  HNO3 + PbSO4 + H2O 

2) NaCrO2 + Br2 + NaOH  Na2CrO4 + NaBr + H2O 

19 1) KI + CuCl2  I2 + CuI + KCl 

2) MnSO4 + PbO2 + HNO3  HMnO4 + Pb(NO3)2 + PbSO4 + H2O 

20 1) H2S + H2SO4  S + SO2 + H2O 

2) HCl + HClO3  Cl2 + H2O 

21 1) Mg + H2SO4  H2S + MgSO4 + H2O 

2) HCl + KClO3  Cl2 + KCl + H2O 

22 1) KI + KNO2 + H2SO4  I2 + NO + K2SO4 + H2O 

2) SO2 + I2 + H2O  H2SO4 + HI 

23 1) KNO2 + HClO3  KNO3 + HCl 

2) KMnO4 + HCl  Cl2 + KCl + MnCl2 + H2O 
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1 2 

24 1) Al + NaOH + H2O  NaAlO2 + H2 

2) K2Cr2O7 + FeSO4 + H2SO4  K2SO4 + Cr2(SO4)3 + Fe2(SO4)3 + H2O 

25 1) Cu + H2SO4  CuSO4 + SO2 + H2O 

2) KMnO4 + FeSO4 + H2SO4  K2SO4 + MnSO4 + Fe2(SO4)3 + H2O 

 

Завдання 8 

Електродні потенціали. Гальванічні елементи 

 

Засвоїти такий матеріал: поняття про електродні потенціали. Механізм 

виникнення електродних потенціалів; будова подвійного електричного шару на 

межі електрод – розчин; водневий електрод; ряд стандартних потенціалів;                

гальванічні елементи; концентраційні елементи; електрорушійна сила                       

гальванічного елемента; паливні елементи; марганцево-цинковий сухий                   

елемент. 

 

Теоретична частина 

Основні принципи, які лежать в основі дії гальванічних елементів, тісно 

пов’язані з особливістю кристалічної структури металів. Якщо занурити актив-

ний метал, наприклад, цинк у водний розчин його солі (ZnSO4), то іони цинку 

почнуть переходити в розчин під впливом електростатичних сил, які діють з 

боку полярних молекул води. У зв’язку з цим метал, у якому залишається  

надлишок електронів, заряджається негативно, а розчин довкола металу –  

позитивно. Кількість іонів цинку, які переходять в розчин, дуже мала. Негатив-

ний заряд, який виникає на металі, починає притягувати назад іони цинку. На-

приклад, через деякий час наступає рівновага: кількість іонів, які залишають 

ґратку металу, дорівнює кількості іонів, які повертаються на метал.  

Цій рівновазі відповідає відповідний рівноважний електродний  

потенціал.  
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Іони, які перейшли в розчин, не можуть розподілятися рівномірно в 

об’ємі розчину, а в наслідок електростатичного тяжіння до негативного заря-

дженого металу розташовуються близько до поверхні й утворюють подвійний 

електричний шар (рис. 8.1). 

 

Рисунок 8.1 – Утворення подвійного електричного шару 

 

Для малоактивних металів рівноважна концентрація іонів набагато мен-

ша. Якщо занурити малоактивний метал (наприклад мідь) у розчин його солі 

)(CuSO4 з концентрацією більшою, чим рівноважна концентрація іонів міді, то 

частина катіонів перейде із розчину на електрод. Поверхня електрода заряджа-

ється позитивно, а розчин – негативно завдяки залишкової кількості  

аніонів (рис. 8.1). 

Для того щоб порушити рівноважний стан подвійних електричних шарів, 

треба щоб у процесі переходу іонів активного металу у розчин його електрони 

перетікали на неактивний метал. Такі умови можна забезпечити в гальванічно-

му елементі (рис.8.2).  

 

Рисунок 8.2 – Мідно-цинковий гальванічний елемент 
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Якщо з’єднати дві пластини (цинкову та мідну) провідником, то накопи-

чені на цинку електрони будуть перетікати до мідної пластини. Таким чином 

цинк знову отримає можливість посилати все нові та нові кількості іонів цинку 

в розчин. На мідній пластині іони міді будуть розряджатися і виділятися у ви-

гляді металічної міді. Цей процес відбуватиметься доти, доки не розчиниться 

весь цинк, або не буде використана уся мідна сіль (CuSO4). Процеси, які проті-

кають у мідно-цинковому гальванічному елементі, можна відобразити такими 

рівняннями: 

 

негативний електрод (анод) 
  20 Zn2Zn e анодний процес 

позитивний електрод (катод) 
02 Cu2Cu   e катодний процес 

   2020 ZnCuCuZn  сумарний процес 

 

Таким чином, шляхом протікання цієї окисно-відновної хімічної реакції у 

мідно-цинковому гальванічному елементі утворюється безперервний потік еле-

ктронів (електричний струм). 

Гальванічним (електрохімічним) елементом називається прилад для 

отримання електричного струму внаслідок електрохімічних реакцій. 

Електрохімічний ланцюг є рівноважним за умови, що електрохімічна рів-

новага спостерігається на кожній фазовій межі, а різниця потенціалів ланцюга 

скомпенсована різницею потенціалів від зовнішнього джерела струму.  

ЕРС – електрорушійна сила Е (В) гальванічного елемента дорівнює різ-

ниці електродних потенціалів його півелементів:  

  Е , 

де   – потенціал катодного електроду (правий півелемент); 

  – потенціал анодного електроду (лівий півелемент). 

Електродний потенціал півелемента, у якому відбувається окисний  

процес, наприклад nMe Me  ne  розраховується за рівнянням Нернста 
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 n

n nMe |Me Me |Me
ln Me 

   
RT

c
nF

, 

де  nMe / Me  – електродний потенціал метала; 

nMe / Me



  – стандартний електродний потенціал;  

R – газова стала; 

T – температура в К; 

F – число Фарадея; 

n – кількість електронів, які беруть участь в елементарному електрохіміч-

ному процесі. 

Якщо взяти 2,303 ,
RT

F
 то за активності металу (молярній концентра-

ції), що дорівнює одиниці отримаємо спрощене рівняння: 

 n

n nMe |Me Me |Me
lg Me 

 


   c

n
 

Або при 25 С: 

 n

n nMe |Me Me |Me

0,059
lg Me 

    c
n

. 

Півелемент або електрод – це електрохімічна система, містить якнай-

менш дві фази, одна з яких є провідником першого роду (металом), друга – 

провідником другого роду (розчином електроліту). У нашому випадку це є ме-

талева пластинка, занурена у розчин солі цього металу. 

ЕРС гальванічного елемента завжди позитивна, тому що відповідає про-

цесу, який відбувається самодовільно з позитивною роботою ( 0G ). ЕРС лан-

цюга вважається позитивною, якщо катіони під час роботи ланцюга переходять 

у розчин від електрода, що записаний ліворуч (анода), у напряму до електрода, 

що записаний праворуч (катода). У тому ж напрямку рухаються й електрони в 

зовнішньому ланцюгу. Таким чином, під час запису елемента лівий електрод 

завжди має потенціал менший за правий, а для електрохімічного ланцюга: ліво-

руч розташовується електрод, що має негативний потенціал; розчини обох еле-

ктродів відокремлюються від металу однією вертикальною лінією. Контакт 
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двох розчинів показують двома суцільними лініями, якщо між розчинами зна-

ходиться сольовий місток. У такому разі потенціал, що виникає на межі поділу 

двох розчинів (дифузійний потенціал), зведений до мінімального значення, і він 

залишається сталим під час вимірювань. Отже, мідно-цинковий гальванічний 

елемент можна записати так: 

   4 4A  Zn ZnSO CuSO Cu K+- . 

За умовно-нульовий потенціал обраний потенціал стандартного воднево-

го електрода (рис.8.3).  

 

Рисунок 8.3 – Стандартний водневий електрод 

 

2HH Па)Pt
  p  у якому активність (молярна концентрація) 

іонів водню в розчині дорівнює одиниці. Електродна реакція 22H 2 H .  e  

Електродним потенціалом метала називається величина, яка дорівнює 

ЕРС гальванічного елемента, складеного з певного електрода і стандартного 

водневого електрода, що знаходиться в розчині з одиничною активністю (моля-

рною концентрацією) іонів водню з тиском водню 1,013 × 105 Па. 

Стандартний електродний потенціал металу відповідає потенціалу певно-

го металу (електрода) у розчині з активністю (молярною концентрацією) іонів 

певного металу, яка дорівнює одиниці. Наприклад, для знаходження  

електродного потенціалу цинкового електроду потрібно скласти гальванічний 

елемент (рис. 8.4). 
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Рисунок 8.4 – Стандартний воднево-цинковий гальванічний елемент 

 

Електрохімічну схему цього гальванічного елементу можна записати так: 

   4 2 4 2 Zn ZnSO H SO (H )Pt +-  

1 3

моль

дм
 1 3

моль

дм
 

У цьому гальванічному елементі перебігає реакція  

Zn0 + 2H+   Zn2+ + H2. 

Наприклад, для гальванічного елемента з метою знаходження стандартно-

го електродного потенціалу цинку запишемо: 

2

0

|H n |Zn  
 Е , 

де 
2

0

|H
0

 , 

а  2

2 2Zn |Zn Zn |Zn

0,059
Zn

2
lg 

    c , 

якщо  

  3

2 моль
Zn

дм
1 c , то маємо 

0 0

n |Zn n |Zn
0   

   Е . 

0

n |Zn
0,76B

  (дод. А табл. А.2), 0,76BЕ . 

Якщо розмістити стандартні електродні потенціали металів, виміряних 

відносно стандартного водневого електрода, у порядку збільшення значення 

електродного потенціалу, то утворюється ряд напруг металів (дод. А табл. А.2).  
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Теоретичне і практичне значення ряду напруг металів полягає в тому, що 

всі елементи в ньому розміщені залежно від їхніх електрохімічних властивос-

тей. Гідроген займає ключове положення. До нього зліва направо розміщені ак-

тивні метали з негативними потенціалами. Після Гідрогену справа розміщені 

малоактивні метали з позитивними потенціалами. Основні висновки, які можна 

зробити, виходячи з положення металу в ряді напруг: 

1.  Кількісні значення електродного потенціалу в ряді напруг для кожно-

го металу є його стандартними потенціалами у вольтах, відносно стандартного 

водневого електрода, потенціал якого прийнято вважати рівним нулю. 

2.  Кожний метал цього ряду, який стоїть лівіше, витісняє всі метали, які 

стоять правіше, із розчинів їхніх солей. 

3. Метали, які стоять у ряду до водню, витісняють водень із розчинів нео-

киснювальних кислот. 

Зробимо розрахунок ЕРС для гальванічного елемента: 

   4 4 Zn ZnSO CuSO Cu +-  

3

моль
0,1

дм
 3

моль
0,01

дм
 

Cu |Cu n |Zn 
 Е ; 

2 2Cu |Cu Cu |Cu

0,059
0,01 0,34 0,059 0,28B

2
lg

       ; 

2 2Zn |Zn Zn |Zn

0,059
0,1 0,76 0,03 0,79B

2
lg

         ; 

0,28 ( 0,79) 1,07 1,1B    E  

Розрізняють гальванічні елементи: 

а) хімічні, у яких ЕРС виникає внаслідок різної хімічної природи електро-

дів. Під час їхньої роботи відбуваються хімічні перетворення компонентів. На-

приклад, у гальванічному елементі 

   Cu |CuCl||HCl|)H(Pt 22-  

  H2CuHCu 2

2

; 

б) концентраційні елементи, які складаються з ідентичних за фізичним 

станом і хімічною природою учасників окисно-відновного процесу. Наприклад, 
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два однакових метала, які занурено в розчин солі того ж металу, з різною кон-

центрацією. Анодом є півелемент з меншою концентрацією розчину солі: 

   3 3 Ag | AgNО || AgNО | Ag +-  

3

моль
0,01

дм
 3

моль
0,1

дм
 

 

ЕРС виникає внаслідок дифузії іонів, а не внаслідок хімічної реакції.  

Приклад. Гальванічний елемент складений із залізного і срібного елект-

родів. Концентрація іонів заліза (II) 1 моль/л, іонів срібла 0,01 моль/л. Який ме-

тал є анодом, який катодом? Напишіть рівняння окисно-відновної реакції, яка 

описує роботу цього гальванічного елементу, наведіть схему роботи елементу й 

розрахуйте ЕРС. 

 

Розв’язання 

Визначимо електродні потенціали даних металів при заданих концентра-

ціях: 

2 2Fe |Fe Fe |Fe

0,059
1 0,44 0 0,44B

2
lg

          

Ag |Ag Ag |Ag

0,059
0,01 0,8 0,059 2 0,68B

1
lg

         

Залізо має менше значення електродного потенціалу ( 2Fe |Fe
0,44B   ) і 

є анодом, на якому протікає процес окиснення: 

0 22Fe Fee    

Срібло, потенціал якого ( Ag |Ag
0,68B 

) вище, ніж потенціал заліза, є 

катодом, на якому протікає процес відновлення: 

0Ag Age    

Рівняння окисно-відновної реакції, яка описує роботу цього гальванічного 

елементу, одержимо, склавши рівняння анодного і катодного процесів: 
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(–)анод 0 22Fe Fee    1 

(+)катод 0Ag Age    2 

сумарний процес 0 0 22 2 gFe Ag A Fe      

 

Схема залізно-срібного гальванічного елемента: 

   2+ + Fe Fe Ag Ag +- . 

Електрорушійна сила (ЕРС) гальванічного елемента дорівнює різниці по-

тенціалів катода й анода: 

 
Ag |Ag Fe |Fe

0,68 0,44 1,12B      Е . 

Розрахувати електродні потенціали зазначених металів у розчинах  

власних солей та ЕРС гальванічного елементу, складеного з двох металічних 

електродів.  

 

Виконати завдання 

У таблиці наведено концентрацію іонів: 

 

Номер 

варіанта 

Найменування 

металів 

Концентрація іонів металів у 

розчині, моль/л 

1 2 3 

1 Мідь, цинк c(Cu2+) = 1; c(Zn2+) = 0,01 

2 Алюміній, залізо c(Al3+) = 0,001; c(Fe2+) =1 

3 Нікель, свинець c(Ni2+) = 0,01;c(Zn2+)= 0,01 

4 Олово, магній c(Sn2+) = 1; c(Mg2+) = 1 

5 Залізо, нікель c(Fe2+) = 0,01; c(Ni2+) = 0,001 

6 Цинк, алюміній c(Zn2+) = 0,01; c(Al3+) = 0,001 

7 Олово, марганець c(Sn2+) = 0,01; c(Mn2+) = 1 

8 Магній, свинець c(Mg2+) = 1; c(Pb2+) = 0,01 

9 Мідь, алюміній c(Cu2+) = 0,01; c(Al3+) = 0,001 

10 Марганець, залізо c(Mn2+) = 0,01; c(Fe3+) = 1 

11 Олово, нікель с(Sn2+) = 0,01; с(Ni2+) = 0,01 
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1 2 3 

12 Свинець, магній с(Pb2+) = 0,01; с(Cu2+) = 0,0001 

13 Цинк, мідь с(Zn2+) = 0,01; с(Cu2+)  = 0,001 

14 Срібло, цинк с(Ag+) = 1; с(Zn2+) = 0,01 

15 Нікель, магній с(Ni2+) = 0,01; с(Mg2+) =1 

16 Мідь, срібло с(Cu2+) = 1; с(Ag+) = 0,1 

17 Олово, цинк с(Sn2+) = 0,01; с(Zn2+) = 0,01 

18 Нікель, алюміній с(Ni2+) = 1; с(Al3+) = 0,001 

19 Залізо, цинк с(Fe2+) = 0,01; с(Zn2+) = 1 

20 Мідь, олово с(Cu2+) = 1; с(Sn2+) = 0,01  

21 Цинк, магній с(Zn2+) = 0,01; с(Mg2+) = 1 

22 Олово, свинець с(Sn2+) = 1; с(Pb2+) = 0,01 

23 Свинець, алюміній с(Pb2+) = 0,01; с(Al3+) = 0,001 

24 Нікель, магній c(Ni2+) = 1; c(Mg2+) = 0,01 

25 Марганець, свинець c(Mn2+) =1; c(Pb2+) = 0,01 

 

Скласти схему гальванічного елемента із зазначених електродів, написати 

рівняння електродних процесів і сумарної реакції, що відбувається під час ро-

боти елемента й розрахувати його ЕРС. 

Замінити один із електродів стандартним водневим, скласти схему нового 

гальванічного елемента, написати рівняння електродних процесів і сумарної ре-

акції й розрахувати ЕРС. 
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Завдання 9 

Корозія металів. Захист металів від корозії 

 

Засвоїти такий матеріал: Хімічна корозія; електрохімічна корозія; фак-

тори, що сприяють виникненню корозійних гальванопар; воднева й киснева де-

поляризація; атмосферна корозія; корозія за умов нерівномірної аерації; ґрунто-

ва корозія; корозія під дією «блукаючих» струмів; активатори корозії металів. 

Методи захисту металів від корозії: захисні покриття (металеві, неметалеві), 

зміна корозійного середовища (усунення деполяризатора й застосування інгібі-

торів корозії), електрохімічні методи (катодний захист зовнішнім струмом і 

протекторним захистом), леґування, раціональне конструювання. 

 

Теоретична частина 

Корозія – процес самодовільної фізико-хімічної взаємодії між металом і 

середовищем, який призводить до зміни властивостей металу. 

Характерні ознаки корозії: 

– процес самоплинний, завжди негативного забарвлення, пов’язаний з по-

гіршенням властивостей металів і виробів; 

– відбувається на межі розділу фаз: метал – рідина; метал – газ. 

Середовище, що зумовлює корозію, називають корозійним або агресив-

ним. Внаслідок взаємодії металу і корозійного середовища утворюються хімічні 

сполуки, які називають продуктами корозії, зумовлені цією взаємодією зміни 

стану або властивостей окремих складових цієї системи – корозійним ефектом. 

Чинники, що впливають на швидкість, вид та розподіл корозії, називають 

чинниками корозії (факторами корозії). Чинники, пов’язані з природою металу 

(хімічний склад, структура, стан поверхні), називають внутрішніми, а зумовлені 

впливом корозійного середовища (склад, гідро- або аеродинамічні умови, тиск, 

температура, механічні навантаження) – зовнішніми чинниками. За характером 

ушкоджень поверхні металу або порушень його фізико-хімічних властивостей 

корозійні руйнування поділяють на рівномірні і нерівномірні. 
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Види корозійних руйнувань наведені на рисунку 9.1. 

 
 

 

Рисунок 9.1 – Види корозійних ушкоджень: а – суцільна рівномірна; 

б – суцільна нерівномірна; в – структурно-вибіркова; г – плямами;  

д – виразкова; е – точкова (пітінгова); ж – підповерхнева;  

и – міжкристалітна 

 

а б в г 

д е ж и 
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Нерівномірна корозія (точечна або міжкристалічна) більш небезпечна, 

ніж рівномірна, тому що призводить до різкого зменшення опору металу, або 

утворення наскрізних дефектів у металевих виробах. 

За умовами експлуатації та видом корозійного середовища розрізняють: 

 атмосферну корозію; 

 підземну корозію; 

 морську корозію; 

 корозію в розплавах електролітів; 

 корозійно-механічне руйнування; 

 корозію при терті; 

 корозію під дією блукаючих струмів. 

За механізмом протікання корозії розрізняють хімічну та електрохімічну 

корозії. 

Хімічна корозія – це самодовільне руйнування металу в неелектропро-

відних середовищах. Під час хімічної корозії процес окиснення металу та від-

новлення окисника відбувається в одну стадію (хімічний процес). 

До хімічної корозії відносять: 

– корозію в неелектролітах (бензин, бензол, бром); 

– газову корозію – корозію під час контакту метала з сухими газами за ви-

соких температур (наприклад, корозія матеріалів двигуна внутрішнього згорян-

ня, лопаток газових турбін та інше). 

Типовим процесом хімічної корозії є окиснення металів в атмосфері  

кисню. 

Me + 1/2O2  MeO. 

Найбільш небезпечна газова корозія протікає за температури  

вище 600 С. 

Електрохімічна корозія – це процес самодовільного розчинення металів 

у розчинах електролітів, під час якого окислення металів і відновлення окисни-

ка середовища відбувається на різних стадіях і ділянках металу. Електрохімічна 

корозія виникає під час контакту металу з електролітом. 
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Поверхня кожного метала гетерогенна (неоднорідна) і складається із ба-

гаточисленних короткозамкнутих мікроелектродних елементів. Під час контак-

ту з розчином електроліту мікрогальванічні корозійні елементи починають  

функціонувати, що призводить до руйнування поверхні металу. 

Причини, які зумовлюють гетерогенність у системі метал, – електроліт рі-

зні. Найголовніші з них три: неоднорідність металевої фази, неоднорідність  

рідкої фази і неоднорідність, викликана зовнішніми факторами. 

Неоднорідність металевої фази викликана наявністю електропровідних 

включень (домішок або компонентів сталі); сплаву; наявністю поверхневих  

дефектів (дислокацій та інших); анізотропність металевого кристала; неоднорі-

дність захисних оксидних плівок на поверхні металу. 

Неоднорідність рідкої фази (електроліту) пов’язана з різною концентраці-

єю іонів певного металу на різних ділянках контакту фаз; концентрацією роз-

чиненого в електроліті кисню; відмінністю величини pH для різних зон об’єму 

електроліту. 

Неоднорідність дії фізичних умов викликається нерівномірністю темпера-

тури відповідних ділянок поверхні металу при контакті їх з електролітом або 

нерівномірністю дії зовнішнього електричного поля. 

Принципова схема електрохімічного руйнування метала наведена  

на рисунку 9.2. 

 
 

 

Рисунок 9.2 – Схема процесу електрохімічної корозії 



 

84 

 

Анодний і катодний процеси в мікрогальванічному корозійному процесі  

взаємопоєднані, уповільнення одного з них призводить до гальмування другого.  

Таким чином під час протікання електрохімічної корозії одночасно                  

відбуваються два електродні процеси: 

1. Анодний процес – перехід іонів металу в розчин і утворення на 

анодній ділянці металу еквівалентної кількості електронів, які переміщуються 

до катодної ділянки металу. 

 

Me+e – + nH2O  Me+nH2O + e –. 

Прикладом таких процесів є реакції окиснення: 

 

Zn  Zn2+ + 2e – 

Fe  Fe2+ + 2e – 

Fe2+  Fe3+ + e –. 

2. Катодний процес – зв’язування електронів атомами або молекулами 

електроліту (деполяризаторами) на поверхні металу, які при цьому відновлю-

ються: 

Ok + e -  Red, 

де  Ok – окисник, який знаходиться в розчині електроліту; 

Red – його відновна форма. 

Прикладом катодних процесів можуть бути такі реакції відновлення: 

H+ + e–  1/2H2 (кисле середовище) 

O2 + 2H2O + 4e –  4OH – (нейтральне середовище) 

  Окисником також  може бути катіон металу у найвищому ступені окис-

нення, наприклад, Fe3+ + e –  Fe2+. 

Анодний і катодний процеси, які наведені на схемі умовно, називають пе-

рвинними процесами, а продукти їхньої взаємодії – первинними продуктами  

корозії.  

У процесі протікання електрохімічної корозії можуть відбуватися вто-

ринні процеси: взаємодія первинних продуктів корозії між собою і електролі-
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том, а також із газами, які розчинені в електроліті. При цьому можуть утворю-

ватися вторинні продукти корозії (гідроксиди, фосфати, силікати металів), які є 

малорозчинними у водних середовищах. У загальному вигляді вторинні проду-

кти гальмують швидкість протікання електрохімічної корозії. Утворення вто-

ринних продуктів притаманне електрохімічній корозії, яка протікає в нейтраль-

них або лужних середовищах. 

 

Приклади перебігу корозійних процесів 

 

1. Хімічна корозія заліза в сухому повітрі: 

2Fe + O2 → 2FeO 

Fe – 2e –→ Fe2+ 2 

O2 – 4e –→ 2O 2– 1 

 

4FeO+ 3O2 → 2Fe2O3 

Fe2+ – e –→ Fe+3 4 

O2 – 4e –→ 2O 2– 1 

2. Електрохімічна корозія заліза у вологому повітрі: 

–A: Fe – 2e → Fe2+ 2 

+K: O2 + 2H2O + 4e - → 4OH– 1 

 2Fe + O2 +2H2O → 2Fe(OH)2  

 4Fe(OH)2 + O2 + 2H2O → 4Fe(OH)3  

 Fe(OH)3 
t
FeOOH + H2O 

                          іржа 

 

 

3. Електрохімічна корозія металів, які контактують у кислому та нейтра-

льному середовищі: 

F

e 

Z

n 

Оскільки цинк має менший за залізо стандартний електродний потенціал, 

його поверхня буде анодом, а поверхня заліза – катодом. На аноді протікає про-

цес окиснення активного металу – цинку, а на поверхні катоду (залізо) відбува-
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ється процес відновлення іонів гідрогену (кисле середовище) або молекул кис-

ню (нейтральне середовище): 

 кисле середовище  нейтральне середовище  

–

A: 

Zn – 2e–→ Zn2+ –

A: 

Zn – 2e–→ Zn2+ 2 

+

K: 

2H+ + 2e–→ H2 +

K: 

O2 + 2H2O + 4e– → 4OH– 1 

 Zn + 2H+ → Zn2+ + H2  2Zn + O2 + 2H2O → 2Zn(OH)2  

 

Захист металів від корозії 

Найбільш надійний засіб боротьби з корозією – це виготовлення апаратів, 

машин та іншого обладнання із корозійностійких матеріалів. Однак його не 

завжди можна використати з економічних, технічних, технологічних та інших 

міркувань, зокрема, через низьку пластичність та велику вартість таких матері-

алів. Саме цьому більшість виробів виготовляють із дешевих та доступних ма-

теріалів з наступним захистом їх від корозії. 

Класифікація способів протикорозійного захисту наведена на рисунку 9.3. 

 
 

Рисунок 9.3 – Класифікація способів захисту від корозії 
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До першої групи методів відносять ті, які впливають на метал: 

– раціональне конструювання – видалення вузлів з агресивного середо-

вища, виключення зон локального руйнування (ділянок накопичення вологи, 

щілин, зазорів, небажаних контактів металів і механічних напруг: при з’єднанні 

вузлів металоконструкцій варто віддавати перевагу зварним з’єднанням,  

на відміну від клепки та з’єднання болтами); 

– леґування – введення компонентів, що створюють об’ємний або поверх-

невий екрануючий шар, зменшує катодну або анодну активність сплаву, запобі-

гає структурній корозії; 

– обробка поверхні – термічна, механічна, хімічне або електрохімічне по-

лірування; 

– нанесення захисних покриттів. 

До методів впливу на агресивне середовище та умови експлуатації  

відносять: 

– електрохімічний захист (катодний, протекторний та анодний);  

– осушення повітря з використанням активованого силікагелю, підігрівом 

та додаванням нейтралізуючих речовин; 

– створення штучних середовищ із леткими нейтралізуючими компонен-

тами, інгібіторами; деаерація водних розчинів, застосування нейтральних або 

слаболужних середовищ. 

До методів впливу на механізм і кінетику корозійних процесів належать 

електрохімічний захист (катодний, протекторний та анодний). 

Окрему групу методів складають комбіновані, такі як: 

– комплекс методів впливу на метал (обробка поверхні та нанесення пок-

риттів); 

– комплекс методів впливу на середовище (коригування рН розчинів і 

введення інгібіторів); 

– комплекс методів впливу на метал і середовище (нанесення покриттів та 

змінення рН); 
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– комплекс методів впливу на метал та механізм корозійного процесу 

(нанесення покриттів і використання катодного захисту). 

 

Виконати завдання 

1. Описати механізм корозійного процесу при контакті двох металів, на-

ведених нижче, у кислому середовищі й в умовах вологої атмосфери: 

Номер 

варіанта 
Контакт двох металів 

Номер 

варіанта 
Контакт двох металів 

1 Al/Fe 14 Au/Al 

2 Cu/Al 15 Mg/Cu 

3 Mg/Zn 16 Zn/Ni 

4 Ag/Fe 17 Fe/Cu 

5 Zn/Cu 18 Zn/Ag 

6 Ag/Mg 19 Au/Zn 

7 Ni/Fe 20 Ni/Au 

8 Cr/Al 21 Mg/Fe 

9 Pb/Fe 22 Fe/Cr 

10 Zn/Ag 23 Pb/Cu 

11 Au/Fe 24 Zn/Cu 

12 Zn/Al 25 Fe/Au 

13 Fe/Mn   

 

2. Навести приклади катодних і анодних металевих покриттів сталевих 

виробів, що експлуатуються в умовах вологої атмосфери. 

3. Що відбудеться у випадку порушення цілісності захисного металевого 

покриття? 

4. Який вид захисту від корозії можна запропонувати для великогабарит-

них сталевих виробів, що експлуатуються в морській воді? У вологій атмосфері 

ґрунту? 
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ДОДАТОК А 

 

          Таблиця А.1 – Стандартні електродні потенціали металів 

Електрод Е0,В Електрод Е0,В 

Li+/Li -3,02 Co2+/Co -0,28 

Rb+/Rb -2,99 Ni2+/Ni -0,25 

K+/K -2,92 Sn2+/Sn -0,14 

Ba2+/Ba -2,90 Pb2+/Pb -0,13 

Sr2+ /Sr -2,89 H+/1/2H2 0,00 

Ca2+/Ca -2,87 Sb3+/Sb +0,20 

Na+/Na -2,71 Bi3+/Bi +0,23 

La3+/La -2,37 Cu2+/Cu +0,34 

Mg2+/Mg -2,34 Cu+/Cu +0,52 

Al3+/Al -1,67 Ag+/Ag +0,80 

Mn2+/Mn -1,05 Pd2+/Pd +0,83 

Zn2+/Zn -0,76 Hg2+/Hg +0,86 

Cr3+/Cr -0,71 Pt2+/Pt +1,20 

Fe2+/Fe -0,44 Au3+/Au +1,42 

Cd2+/Cd -0,40   
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