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ВСТУП 

 

       Фахівцю будь-якої галузі як у виробничій практиці, так і у повсякденному 

житті доведеться стикатися з різноманітними хімічними речовинами і процесами. 

Тому досить важливими є знання хімічних і фізичних властивостей матеріалів, 

основи технології їх переробки, правила поводження з ними та їх використання. 

Саме ці знання студенти зможуть набути вивчаючи курс хімії - однієї з основних 

фундаментальних дисциплін. 

       Методичні вказівки до виконання лабораторних робіт за курсом  «Хімія» 

призначені  для студентів усіх форм навчання за спеціальностями: 184 Гірництво, 

103 Науки про землю, 263 Цивільна безпека, 141 Електроенергетика, 

електротехніка та електромеханіка, 131 Прикладна механіка, 133 Галузеве 

машинобудування, націлюють їх на осмислене виконання лабораторного 

експерименту, творче вивчення основних розділів курсу. 

       Короткі теоретичні огляди, наведені у методичних вказівках, містять основні 

поняття, визначення та закони, які допоможуть студентам самостійно 

підготуватись до виконання лабораторних робіт, усвідомлено виконати 

лабораторний експеримент, зробити узагальнення і висновки за результатами 

виконаних дослідів. У методичних вказівках до виконання лабораторних робіт 

також наведено перелік запитань і завдань, які студенти повинні знати і вміти 

виконати, що допоможе їм організувати свою роботу з підготовки до захисту 

виконаних лабораторних робіт, а викладачам – проконтролювати  і оцінити рівень 

знань і вмінь студентів. 
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ЛАБОРАТОРНА РОБОТА № 1 

ТЕМА. Класи неорганічних сполук 

     Мета: набути практичних навичок одержання неорганічних речовин (оксидів, 

кислот, основ, солей) у лабораторії; узагальнити знання про способи одержання і 

властивості основних класів неорганічних сполук. 

     Завдання: на основі проведених лабораторних дослідів зробити узагальнюючі 

висновки, виконати всі вказівки, приведені після ходу роботи. 

      Обладнання і реактиви: пробірки, штатив, вимірювальні циліндри 

металічна і скляна ложка, спиртівка, лабораторний ніж, кристалізатор, конічні 

колби на 100 і 200 мл, фільтрувальний папір, пінцет, сірники, універсальний 

паперовий індикатор, спиртові розчини фенолфталеїну, лакмусу, метилоранжу, 

дистильована вода, порошок сірки. Розчини: купрум(ІІ)сульфату, натрій 

гідроксиду, барій хлориду, сульфатної кислоти, алюміній сульфату, хлоридної 

кислоти, плюмбум ацетату. Кальцій оксид, металічний натрій. 

Теоретичні відомості 

Основні класи неорганічних сполук: оксиди, основи, кислоти, солі. 

Оксиди – бінарні сполуки, у яких один з елементів є Оксиген у ступені  

окиснення - 2. 

 Несолетворні оксиди – (СО, NO, N2O) не виявляють ні основних, ні кислотних 

властивостей, тобто не утворюють солі. 

Солетворні – основні, амфотерні, кислотні. 

 

о с н о в н і а м ф о т е р н і к и с л о т н і 

Оксиди металів     (М2О, 

МО), яким відповідають 

основи  МOH, М(OH)2 , 

крім BeO, ZnO, PbO, SnO, 

які є амфотерними 

Оксиди металів M2O3, MO2, 

які утворюють  гідроксиди 

у формі основи -  Al(OH)3  

 і кислоти -  H3AlO3 

(HAlO2) 

Оксиди неметалів  і 

металів  M2O5, MO3, M2O7,  

яким відповідають 

кислоти:  H2CО3  , 

HVO3,H2CrO4, HMnO4 
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Хімічні властивості оксидів 

О с н о в н і К и с л о т н і 

В з а є м о д і я    з    в о д о ю 

Утворюються основи (луги):                   

К2О + Н2О → 2КОН 

Утворюються кислоти:                          

СО2+ Н2О →  Н2СО3 

В з а є м о д і я   з   к и с л о т н и м и  о к с и д а м и 

ВаО + SO3  →  BaSO4 - 

В з а є м о д і я   з   к и с л о т а м и 

MgO + H2SO4 →  MgSO4 - 

В з а є м о д і я   з   о с н о в н и м и  о к с и д а м и 

- SO3 + CаО → CаSO4 

В з а є м о д і я   з   о с н о в а м и 

- N2O5 + 2NaOH →  2NaNO3 

А м ф о т е р н і 

я к   о с н о в н і я к   к и с л о т н і 

ZnO + 2HCl  → ZnCl2 + Н2О Al2O3 + K2O -
t
→ 2KAlO2 

Al2O3+3H2SO4 →Al2(SO4)3 +3Н2O Al2O3 +2NaOH -
t
→2NaAlO2+ Н2О 

 

Властивості оксидів і гідроксидів залежать і змінюються відповідно до зміни 

електронегативності елемента: у періоді характер оксидів і гідроксидів 

змінюється від основного через амфотерний до кислотного. Для елементів 

третього періоду   відповідно до зміни  електронегативності: Na   <   Al   <    Cl 

Na2O                                Al2O3                                                           Cl2O7 

основний                    амфотерний                              кислотний 

NaOH                     Al(OH)3       ↔      HAlO2                     HClO4 

о      с      н     о     в     и                      к     и     с     л     о     т    и 
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У головних підгрупах зверху вниз підвищується основний характер оксидів і 

гідроксидів, наприклад, для елементів третьої групи головної підгрупи:    

B                             B2O3                                                   H3BO3 

                            кислотний                                   кислота 

         Al                           Al2O3                             Al(OH)3      ↔   HAlO2 

                            амфотерний                      основа            кислота 

Основи - складні речовини, здатні при електролітичній дисоціації утворювати йони 

ОН
-
. Гідроксиди лужних і лужноземельних металів – розчинні у воді основи – луги. 

Хімічні властивості основ 

Р о з ч и н н і   у   в о д і Н е р о з ч и н н і   у   в о д і 

В з а є м о д  і я   з   к и с л о т а м и 

NaOH + HCl →  NaCl + H2O Cu(OH)2 + H2SO4 → CuSO4+H2O 

В з а є м о д  і я   з   к и с л о т н м и   о к с и д а м и 

Са(ОН)2 + SO3 → СaSO4 + H2O - 

В з а є м о д і я   з   р о з ч и н а м и    с  о л е й 

3KOH + AlCl3 →  Al(OH)3↓ + 3KCl - 

Р о з к л а д   п р и   н а г р і в а н н і 

- Cu(OH)2→ CuO + H2O 

2Cr(OH)3→Cr2O3 + 3H2O 

А м ф о т е р н і     г і д р о к с и д и 

я к   о с н о в и  я к   к и с л о т и 

Al(OH)3 + 3HCl → AlCl3 +3H2O 

 

Zn(OH)2 + 2HCl → ZnCl2 + H2O 

 

Sn(OH)2 + H2SO4 → SnSO4 + 2H2O 

 

 

HAlO2 + KOH 
 t
→KAlO2 + H2O 

 

H2ZnO2+NaOH
  t
→Na2ZnO2+H2O 

 

Al(OH)3+3NaOH → Na3[Al(OH)6] 

 

Zn(OH)2+2KOH →  K2[Zn(OH)4] 

 

 

     Кислоти – сполуки, що складаються з атомів Гідрогену, здатних заміщуватись 

на атоми металу, та кислотного залишку. 

Основність кислоти – кількість йонів Н
+
, здатних заміщуватись на метал: 

одноосновні – HCl, HNO3; двохосновні – H2CO3, H2S, багатоосновні. За складом: 

оксигеновмісні (H2SO4, HNO3, …), безоксигенові (H2S, HCl, …) 
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Хімічні властивості кислот 

1. Відношення до води: з водою не взаємодіють, але, як правило, добре в ній 

розчиняються, окрім силікатної кислоти H2SiO3. Метакислоти при гідратації 

переходять в ортокислоти: 

HPO3 + H2O → H3PO4 

2. Розчини кислот змінюють забарвлення індикаторів: лакмус – червоний; 

фенолфталеїн – безбарвний; метилоранж –рожевий. 

3. Взаємодія з основами – реакції нейтралізації (обміну):  

HCl + KOH →  KCl + H2O 

4. Взаємодія з солями – утвореними більш леткими або слабшими, кислотами: 

Na2CO3 + 2HCl → NaCl + CO2 + H2O 

K2SiO3  + H2SO4 = K2SO4 + H2SiO3 

Солі – складні речовини, що складаються з атомів металу та кислотних залишків, 

є продуктами реакцій нейтралізації. 

Середні солі  - продукти реакцій повної нейтралізації (заміщення): 

H3PO4 + 3KOH → K3PO4 + 3 H2O 

Кислі солі – продукти реакцій неповної нейтралізації кислот: 

H2SO4 + KOH →KHSO4 + H2O 

Основні солі – продукти реакцій неповної нейтралізації основ: 

Mg(OH)2 + HCl → MgOHCl +H2O 

Хімічні властивості солей 

Взаємодія з кислотами можлива за умов утворення газу або осаду: 

Na2CO3 + 2HCl → NaCl + CO2 ↑ +  H2O, 

BaCl2 + H2SO4 → BaSO4 ↓  + 2HCl 
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Взаємодія з лугами можлива за умов утворення газу або осаду: 

NH4Cl + KOH → KCl + NH3 ↑ + H2O, 

ZnSO4 + 2NaOH → Zn(OH)2↓ + Na2SO4 

Взаємодія з солями можлива лише між розчинними речовинами за умов 

утворення осаду: 

AgNO3 + NaCl → AgCl↓ + NaNO3, 

Mg(NO3)2 + 2NaCl  ↔ ≠ MgCl2 + 2NaNO3, 

Взаємодія з металами можлива лише тоді, коли метал є активнішим (у 

електрохімічному ряді напруг стоїть лівіше)  за метал, що входить до складу солі: 

ZnCl2 + Mg → MgCl2 + Zn, 

ZnCl2 +  Сu  ≠ 

Студентам необхідно знати: 

1. Найважливіші класи неорганічних сполук 

1.1 Оксиди – основні, кислотні, амфотерні. 

1.2 Кислоти, їх основність, назви аніонів. 

1.3 Основи, їх кислотність, амфотерність. 

1.4 Солі – середні (нормальні), кислі, основні. 

1.5 Правила техніки безпеки під час роботи з розчинами кислот і луг. 

 

Необхідно вміти: 

1. Складати формули гідроксидів, що відповідають оксидам, визначати їх 

форму і властивості. 

2. Складати формули оксидів, що відповідають гідроксидам кислотної 

(ангідриди кислот) і основної форм. 

3. Писати рівняння реакцій, характерні для оксидів, основ, кислот, солей. 
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ХІД РОБОТИ 

Дослід 1. Одержання оксиду 

Помістіть на металічну ложку порошок сірки і підігрійте у полум’ї спиртівки, 

слідкуйте за зміною агрегатного стану речовини. Тільки-но сірка почне горіти, 

внесіть ложку в колбу, не торкаючись стінок і дна. Після того, як згорить сірка, 

ложку витягніть, а в колбу налийте невелику кількість (10-15мл) дистильованої 

води і обережно перемішайте. Дослідіть розчин лакмусом. Що спостерігаєте? 

Поясніть зміну забарвлення розчину. Напишіть відповідні рівняння реакцій. 

Вкажіть: властивості оксиду (основний, кислотний, амфотерний); форму 

гідроксиду, що утворився (кислота, основа); його назву. 

    Зробіть узагальнюючий висновок, приведіть аналогічний приклад одержання 

оксиду. 

Дослід 2. Одержання оксидів шляхом розкладу гідроксидів 

У пробірку налити 1-2 мл розчину купрум(ІІ)сульфату, невеликими порціями 

добавити надлишок лугу (натрій гідроксиду) до утворення осаду. Пробірку з 

вмістом обережно ( з урахуванням техніки безпеки) нагріти у полум’ї спиртівки. 

Уважно спостерігайте за зміною кольору осаду, поясніть. 

 Написати відповідні молекулярні і йонно-молекулярні рівняння реакцій. Привести 

приклад аналогічного процесу. 

Дослід 3. Одержання кислот при взаємодії солі і кислоти. 

До невеликої кількості (1-2 мл) розчину барій хлориду краплями додайте 

розчин сульфатної кислоти до утворення осаду. Що спостерігаєте? Аналогічний 

дослід проведіть із плюмбум ацетатом. 

Написати молекулярні та йонно-молекулярні (повні і скорочені) рівняння 

реакцій. Пояснити процеси, що протікають. У чому їх подібність і відмінність ? 

Зробити узагальнюючий висновок. 

Дослід 4. Одержання основ взаємодією металу з водою 

   Налити дистильовану воду у кристалізатор, добавити кілька крапель 

фенолфталеїну - індикатора. За допомогою пінцету обережно витягти зі склянки 
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невеликий шматок натрію (натрій - активний метал зберігається, під шаром гасу), 

добре витерти фільтрувальним папером, розрізати ножем на невеликі шматочки і 

обережно опустити в кристалізатор. 

Написати рівняння реакцій, пояснити явища і зміни, що спостерігали. Які 

метали здатні витісняти гідроген у вигляді водню з води? Зробити 

узагальнюючий висновок. Написати рівняння двох подібних реакцій. 

Дослід 5. Одержання основ взаємодією оксиду металу з водою 

У пробірку помістити невелику кількість (2-3 скляні ложки) кальцій оксиду, 

долити 5-7 мл води і інтенсивно перемішати. Профільтрувати в іншу пробірку. 

Фільтрат дослідити індикатором - фенолфталеїном. Написати рівняння реакцій. 

Що спостерігали? Пояснити спостереження. 

Зробити узагальнюючий висновок. Привести приклад, написати рівняння 

реакцій розчинення інших оксидів металів у воді. Пояснити. 

 

Дослід 6.  Амфотерні гідроксиди 

     У пробірку налити 3-4 мл розчину алюміній сульфату і краплями добавити 

розчин натрій гідроксиду до утворення осаду. Суміш інтенсивно перемішати і 

розлити у дві пробірки. В першу пробірку долити 1 мл розчину хлоридної 

кислоти, а в другу - розчин лугу (натрій гідроксиду) до повного розчинення осаду. 

     Написати рівняння усіх реакцій, назвати продукти. Зробити узагальнюючий 

висновок, привести приклад подібних процесів, пояснити. 

Література [1], [3, 4], [11]. 

ЛАБОРАТОРНА РОБОТА № 2 

ТЕМА. Еквіваленти простих і складних речовин 

Мета: набути практичних навичок роботи з аналітичною бюреткою, визначати 

рівень меніску кольорових і безколірних розчинів. 

Завдання: за результатами лабораторних експериментів визначити мольну масу 

еквівалента металу 
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Обладнання і реактиви: бюретки, пробірки, штативи, колби, наважки алюмінію, 

цинку, дистильована вода, розчин хлоридної кислоти 

Теоретичні відомості 

 Еквівалент – реальна або умовна частинка речовини , що в певній реакції 

йонного обміну рівноцінна (еквівалентна) одному йону гідрогену, або одному 

електрону в окисно-відновній реакції. 

Фактор еквівалентності (fекв) обернений еквівалентному числу речовини fекв =1/z, 

для простої речовини еквівалентне число дорівнює її валентності в даній реакції: 

Е = А/В. За постійної валентності еквівалентне число простої речовини є 

постійним. 

Мольна маса еквівалента речовини Еm -  маса одного моля еквівалента цієї 

речовини, що дорівнює добутку фактора еквівалентності на її мольну масу: 

Еm = fекв ∙ М 

Мольний об’єм еквівалента ЕV - об’єм одного моля еквівалента газу  (н.у.) , що 

дорівнює добутку фактора еквівалентності на молярний об’єм газу 

ЕV = fекв ∙ Vm 

 Мольна маса еквівалента оксиду  дорівнює сумі мольних мас еквівалентів 

елемента та оксигену, наприклад: 

Еm(Al2O3 ) = Еm(Al) + Еm(О) = Аr(Al)/3 + Аr(O)/2 = 9 + 8 = 17г/моль. 

     Для кислот (основ) фактор еквівалентності дорівнює одиниці, поділеній на 

основність кислоти (кислотність основи) у конкретній хімічній реакції. 

Мольна маса еквівалента кислоти дорівнює сумі мольних мас еквівалентів 

гідрогену (Еm(Н)=1г/моль екв.) та кислотного залишку: 

Еm(Н2SO4)= Еm(Н
+
) + Еm(SO4

2-
) = 1 + 96/2 = 49 (г/моль екв.)
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Мольна маса еквівалента основи  дорівнює сумі мольних мас еквівалентів металу 

та йону гідроксиду, враховуючи, що Еm(ОН
-
) =17г/моль екв. 

Еm(Al(ОН)3  = Еm(Al
3+

) + Еm(ОН
-
) = 27/3 +17 = 26 г/моль екв. 

 Мольна маса еквівалента солі дорівнює сумі мольних мас еквівалентів металу та 

кислотного залишку: 

Еm(Al2(SO4)3 = Еm(Al
3+

) + Еm(SO4
2-

) = 27/3+ 96/2 = 58(г/моль екв.) 

Фактор еквівалентності окисника (відновника) в окисно-відновній реакції 

дорівнює одиниці, поділеній на кількість електронів, що беруть участь у процесі 

відновлення (окиснення), наприклад, для процесу 

S
+6

 + 8e → S
 -2

 

 fекв (S
+6

) = fекв (S
-2

) = 1/8. Отже, мольна маса еквівалента  Еm(S
+6

) як окисника , 

у процесі відновлення Еm(S
+6

) = 32/8 = 4 г/моль екв. 

Закон еквівалентів 

 Маси (об’єми) речовин, що реагують, пропорційні мольним масам (об’ємам) їхніх 

еквівалентів: 

m1/ m2 = Еm1 / Еm2;     V1 / V2 = EV1 / EV2 ;     m1/V2 = Еm1 / EV2 

Студентам необхідно знати: 

1. Поняття: еквівалент, фактор еквівалентності, кількість речовини 

еквівалента, мольна маса еквівалента, мольний об’єм еквівалента.  

2. Закон еквівалентів. 

Необхідно вміти: 

1. Визначати мольні маси еквівалентів простих і складних речовин (оксиду, 

основи, кислоти, солі). 

2. Розраховувати мольні об’єми газуватих речовин за нормальних умов. 

3. Розв’язувати розрахункові задачі, використовуючи закон еквівалентів. 
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Дослід 1. Визначення мольної маси еквівалента металу 

Дослід необхідно проводити у приладі, що складається з двох бюреток і , які 

наполовину заповнені водою. Встановити бюретки так, щоб вода була на одному 

рівні. Відмітити і записати положення меніску у бюретці , при цьому положення 

ока повинно знаходитись на лінії, дотичній до меніска. 

Зняти пробірку і залити в неї 3 – 4 мл 10%-го розчину хлоридної кислоти . 

Одержати у лаборанта наважку металу і покласти її на край пробірки, яку 

необхідно тримати під нахилом, щоб метал передчасно не торкнувся розчину 

кислоти. Закрити пробірку щільно пробкою і тільки після цього змити метал 

розчином кислоти у пробірку. 

Після повного розчинення металу, дати час (3-5хвилин) для того, щоб 

пробірка з розчином остудилась. Привести положення води у бюретках до одного 

рівня і точно відмітити положення меніску у бюретці. Різниця двох вимірів до і 

після реакції (1) металу з кислотою:  

Me + HCl → MeCl2 + H2                                                        (1) 

відповідає об’єму водню, що виділився в результаті реакції. 

Результати вимірів занести у зошит за такою формою: 

Наважка металу                                  m, (г)  

Рівень води у бюретці до досліду      V1 (мл) 

Рівень води у бюретці після досліду  V2  (мл) 

Об’єм водню, що виділився V(H2), (мл), 

V(H2) = V2 –V1 

Об’єм водню за нормальних умов розраховується за формулою: 

V(H0 ) = V(H2)∙(P – h)∙273 /760 ∙Т 

Температура досліду t
0
C, приведена до температури Т

0
 К складає Т = 273 + t

0
C, 

барометричний тиск Р (мм рт.ст.). 
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Поправку h вводять у зв’язку з тим, що загальний тиск на воду є сумою 

парціальних тисків водню і парів води 

t 14 15 16 17 18 19 20 21 22 23 24 25 

h 12.0 12.8 13.6 14.5 15.5 16.5 17.5 18.7 19.8 21.1 22.4 23.8 

 

Мольну масу еквівалента металу розрахувати за формулою: 

Em = m∙Ev(H2) / Vo 

де ЕV(Н2) – мольний об’єм еквівалента водню (мл) за нормальних умов (н.у.). 

Одержане дослідним шляхом значення мольної маси еквівалента металу Еm 

порівняти з теоретично розрахованим значенням і розрахувати похибку досліду 

П в процентах за формулою: 

П = (Еm(т)  - Еm)/ Еm(т) ∙ 100%. 

Література: [4,5], [9-11]. 

 

ЛАБОРАТОРНА РОБОТА № 3 

ТЕМА: Розчини електролітів 

Мета: набути навичок роботи з розчинами електролітів і індикаторів. 

Завдання: за результатами дослідів зробити висновки щодо відносної сили 

кислот як електролітів, узагальнити знання про силу електролітів, написати 

рівняння реакцій йонного обміну. 

Обладнання і реактиви: пробірки, штативи, конічні колби, дистильована вода, 

розчини хлоридної і сульфатної кислот, купрум сульфату, барій хлориду, натрій 

гідроксиду, купрум сульфату. 
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Теоретичні відомості 

     Електроліти – речовини, розчини або розплави яких проводять 

електричний струм, наприклад, кислоти, солі, луги . 

Електролітична дисоціація – розпад молекул або кристалів електроліту на йони 

під дією розчинника або теплової енергії. 

Основні положення теорії електролітичної дисоціації 

1.Електроліти у розчинах (розплавах) дисоціюють на позитивні і негативні 

частики – йони. 

2.У розчинах(розплавах) іони рухаються хаотично, під дією електричного 

струму позитивні йони направляються до катода, негативні – до анода. 

3. Повнота розпаду електроліту на йони залежить від природи електроліту, його 

концентрації, типу розчинника, температури. Дисоціація – оборотний процес, 

одночасно протікає процес асоціації:  NaCl ↔ Na
+
 + Cl 

-
 

     У розчинах гідратація (сольватація) йонів – основна причина  дисоціації 

електроліту. 

      Одноосновні кислоти дисоціюють практично повністю: 

HCl   ↔ H
+
 + Cl

−
;   HNO3 ↔ H

+
 + NO3

 − 

       Багатоосновні кислоти дисоціюють ступінчасто: 

   І ступінь:     H3PO4 ↔ H
+
  + H2PO4

−
; 

  ІІ ступінь:   H2PO4
− 

↔ H
+
 + HPO4

2−
; 

ІІІ ступінь:  HPO4
2−

↔ H
+
 + PO4

3−
. 

Однокислотні основи дисоціюють практично повністю: 

КОН ↔ К
+
 + ОН

−
 ;  NaOH ↔ Na

+
 + OH

−
. 
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Багатокислотні основи дисоціюють ступінчасто: 

І ступінь:     Ca(OH)2 ↔  Ca(OH)
+
 + OH

−
 ; 

                                    ІІ ступінь:     Ca(OH)
+
↔ Ca

2+
 + OH

−
 . 

Середні солі дисоціюють практично повністю: 

Al2(SO4)3↔2Al
3+

 + 3SO4
2− 

Основні солі дисоціюють ступінчасто: 

          І ступінь:    MgOHCl ↔: MgOH
+
 + Cl

−
; 

                                                                 
ІІ ступінь:    MgOH

+ 
↔ Mg

2+ 
 + OH

−
. 

Кислі солі дисоціюють ступінчасто: 

     І ступінь:    NaHCO3 ↔ Na
+
 +  HCO3

− 

                                         ІІ ступінь:   HCO3
− 

↔ H
+
 +  CO3

2
.
− 

           Повноту перебігу електролітичної дисоціації кількісно характеризує 

ступінь дисоціації α - відношення числа частинок електроліту, що розпалися на 

йони nдис, до загальної кількості частинок у розчині Nзаг:   α = nдис / Nзаг 

           Залежно від значення α електроліти умовно поділяють на: 

    сильні  α > 0,3;    середньої сили  0,03<  α <0,3;    слабкі  α< 0,03. 

Клас сполук α > 0,3 0,03<  α <0,3 α< 0,03 

Кислоти HCl, HBr,HNO3 

HJ, H2SO4, HClO4 

H2SO3 ,  HNO2 

H3PO4,, HCOOH 

H2CO3 , H2S, HCN, 

H2SiO3 , H3BO3 

Основи луги Mg(OH)2 NH3 ∙ H2O 

Солі розчинні ZnCl2 , CdCl2 малорозчинні 

 

Константа дисоціації слабких електролітів пов’язана зі ступенем дисоціації та 

концентрацією слабких електролітів законом розведення Оствальда: 
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Кдис  = С ∙ α
2
/1 – α ,    якщо α<< 1 , то Кдис  = С ∙ α

2
 ;  α = √ Кдис /С ,  

який свідчить, що у випадку розведення слабкого електроліту ступінь його 

дисоціації збільшується. 

Дисоціацію води, як  слабкого електроліту,  у спрощеній формі можна записати 

так:                                              Н2О ↔ Н
+
 + ОН

−
,  

тоді вираз константи дисоціації має вид: 

Кдис = [Н
+
] ∙[ОН

−
] / [Н2О],   а отже , 

Кдис ∙ [Н2О] = [Н
+
] ∙[ОН

−
] = КН2О , 

 де КН2О – йонний добуток води. При 25
0
С   КН2О = 10

−14
, концентрації йонів  

[Н
+
] = [ОН

−
] = 10

−7
моль/л. 

Для простоти звичайно користуються водневим показником – десятковим 

логарифмом, взятим зі зворотним знаком, ця величина позначається 

рН  =  - lg [Н
+
], 

 у нейтральному розчині   рН =7; 

у кислому  розчині            рН< 7; 

у лужному розчині           рН > 7. 

рОН = - lg [ОН 
-
] – гідроксильний показник 

Для малорозчинних сполук використовують добуток розчинності 

ДР(КmAn) = [K
n+

]∙[A
m−

] 

Умови необоротності реакцій йонного обміну: 

1. Утворення осаду: CaCl2 + Na2CO3 → CaCO3↓ +2NaCl; 

2. Виділення газу: K2S + 2HCl →2KCl + H2S↑; 

3. Утворення води або іншого слабкого електроліту: 

                            NaOH+ HCl → NaCl + H2O; 
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                             KCN + HCl → KCl + HCN. 

 

У йонних та йонно-молекулярних рівняннях нерозчинні, малодисоційовані та 

газоподібні речовини записують у молекулярній формі. 

Студент повинен знати: 

- які речовини відносяться до електролітів; 

- механізм і причини електролітичної дисоціації водних розчинів і розплавів; 

- поняття «сильний» і «слабкий» електроліт, константа і ступінь дисоціації; 

- йонний добуток води, водневий показник, закон розведення Оствальда; 

- йонна рівновага у розчинах електролітів, вплив однойменних йонів на 

зміщення хімічної рівноваги; 

- умови необоротності реакцій йонного обміну. 

 

Студент повинен вміти: 

- писати рівняння дисоціації кислот, основ, кислих, середніх, основних солей; 

- складати молекулярні та йонно-молекулярні рівняння, що протікають у 

розчинах електролітів; 

- обчислювати pH i pOH розчинів за відомими концентраціями; 

- обчислювати константу дисоціації слабких електролітів; 

- робити висновки про можливість або неможливість протікання реакцій 

іонного обміну; 

- складати йонно-молекулярні рівняння гідролізу солей, визначати pH даних 

розчинів; 

- обчислювати ступінь гідролізу. 

 

Дослід 1. Індикатори. 

     У три пробірки налити по 1 - 2 мл дистильованої води. У першу пробірку 

прибавити 1 краплю індикатора - спиртового розчину метилоранжу, в другу – 

одну краплю фенолфталеїну, в третю – 3 краплі лакмусу. Спостерігайте 
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забарвлення індикаторів у воді - нейтральному середовищі. В кожну пробірку 

добавити по 5 крапель розчину сульфатної кислоти. Спостерігайте зміну 

забарвлення. Повторіть дослід, але замініть розчин кислоти розчином лугу – 

натрій гідроксиду. Результати спостережень занесіть у таблицю 1.  

Таблиця 1  

Забарвлення індикатора лакмус метилоранж фенолфталеїн 

кисле    

лужне    

нейтральне    

 

Дослід 2. Відносна сила кислот 

У дві пробірки помістити по гранулі цинку і прилити у першу – 1 мл 

розчину хлоридної кислоти, у другу – 1 мл розчину оцтової кислоти (для дослідів 

використовувати двонормальні розчини кислот). Обидві пробірки нагріти у 

стакані з гарячою водою. Спостерігати за швидкістю перебігу реакцій і пояснити 

їх відмінність. Пробірку з розчином хлоридної кислоти залишити, для 

наступного досліду. 

 Написати йонно-молекулярні рівняння реакцій, зробити узагальнюючий висновок 

щодо сили кислот як електролітів. 

 

Дослід 3. Реакції йонного обміну 

3.1 У дві пробірки обережно налити по 1 мл розчину сульфатної кислоти і 

купрум(ІІ)сульфату. У кожну пробірку добавити по 3-5 крапель розчину барій 

хлориду. Скласти молекулярні, повні і скорочені йонні рівняння реакцій. 

Пояснити спостереження. 
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3.2 Налити у пробірку 1 мл розчину амоній хлориду і добавити декілька крапель 

розчину натрій гідроксиду. Закрити пальцем пробірку і перемішати. Зверніть 

увагу на запах. Написати йонно-молекулярні рівняння реакцій. Пояснити 

утворення різного запаху. 

3.3 У пробірку налити 1 мл натрій ацетату і добавити 1 мл розчину хлоридної 

кислоти. Зверніть увагу на запах оцтової кислоти, що утворюється. Написати 

молекулярне і йонне рівняння реакцій. 

 

Дослід 4. Зміщення йонної рівноваги 

4.1 Налити в одну пробірку 1 мл розчину оцтової кислоти, в іншу – таку ж 

кількість води. Пробірка з водою буде служити для порівняння. В обидві пробірки 

прибавити по 2-3 краплі спиртового розчину метилоранжу. У пробірку з оцтовою 

кислотою присипати невелику кількість натрій ацетату Спостерігати за зміною 

кольору. 

Дати аргументоване пояснення зміни кольору розчину 

4.2 Налити в одну пробірку 1 мл розчину амоніаку, в іншу – таку ж кількість 

води. Пробірка з водою буде служити для порівняння. В обидві пробірки 

прибавити по 2-3 краплі спиртового розчину фенолфталеїну. У пробірку з 

розчином аміаку добавити невелику кількість кристалічного хлориду амонію. 

Спостерігати за зміною інтенсивності кольору.  

Написати молекулярні та йонно-молекулярні рівняння реакцій. Пояснити зміну 

інтенсивності кольору розчину. 

 

Література [3, 5], [12] 

ЛАБОРАТОРНА РОБОТА № 4 

ТЕМА. Гідроліз солей 

     Мета : набути практичних навичок роботи з розчинами солей, визначення рН 

середовища. 
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     Завдання: на основі лабораторного експерименту узагальнити знання про три 

випадки гідролізу, дослідити вплив температури на хід гідролізу солей. 

     Обладнання і реактиви: штативи, пробірки, конічні колби, спиртові розчини 

індикаторів (фенолфталеїну, лакмусу, метилоранжу), дистильована вода, розчини 

натрій гідроксиду, алюміній сульфату, натрій карбонату, алюміній хлориду, амоній 

сульфіду. 

Теоретичні відомості 

Гідроліз солей – реакція йонного обміну солі з водою. Необхідна умова гідролізу 

солі -  утворення слабкого електроліту. Розрізняють три типи гідролізу: 

1. Гідроліз за аніоном -  аніони слабкої кислоти утворюють слабкий електроліт 

з катіонами гідрогену, а гідроксильні йони вивільняються, утворюючи лужне 

середовище, наприклад, K2S – сіль, утворена аніоном слабкої кислоти:   

                      I ступінь       S
2−

 + HOH→ HS
−
 + OH

−
 

                      ІІ ступінь     HS
−
+ HOH→ H2S + OH

− 
, 

   
(рН>7) 

2. Гідроліз за катіоном – катіони слабкої основи утворюють слабкий 

електроліт з  гідроксильними йонами, а катіони гідрогену вивільняються, 

утворюючи кисле середовище, наприклад, AlCl3 – сіль, утворена катіоном слабкої 

основи: 

                 I ступінь    Al
3+

 + HOH→ AlOH
2+

 + H
+
  

                ІІ ступінь   AlOH
2+

+HOH→ Al(OH)2
+
 + H

+
 

                ІІІ ступінь  Al(OH)2
+
 + HOH→  Al(OH)3 + H

+
,  (рН<7) 

3. Гідроліз за катіоном і аніоном – катіони слабкої основи і аніони слабкої 

кислоти утворюють слабкі електроліти, такі солі піддаються найбільш повному 

гідролізу, утворюючи майже нейтральне середовище, наприклад, NH4CN – сіль, 

утворена слабким катіоном і аніоном: 

NH4
+ 

 + HOH +  CN
−
 → NH3 ∙H2O + HCN    (рН ≈ 7) 
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     Солі, утворені сильною основою і сильною кислотою не гідролізують,  вони не 

здатні утворити слабкий електроліт, реакція середовища залишається 

нейтральною, (рН = 7). 

Ступінь гідролізу h - відношення кількості солі nгідр. , що прогідролізувала до її 

загальної кількості Nзаг.: 

h = nгідр / Nзаг. ,     0  ≤ h ≤ 1. 

Константа гідролізу Кгідр. – константа рівноваги реакції гідролізу, її значення не 

змінюється при сталій температурі. 

Кгідр. = с ∙ h
2
/ 1- h , якщо h<<1, то   Кгідр. = с ∙ h

2
. 

Ступінь гідролізу збільшується з розведенням розчину. Реакції гідролізу є 

ендотермічними (∆Н>0), з підвищенням температури ступінь гідролізу 

збільшується. 

Студент повинен знати: 

- йонний добуток води; 

- значення рН для нейтрального, кислого і лужного середовища; 

- що таке гідроліз, які солі гідролізують; 

- три випадки гідролізу солей; 

- поняття про індикатори. 

Студент повинен вміти: 

- писати рівняння дисоціації і константи дисоціації води і солей; 

- визначати ступінь і константу гідролізу солей; 

- складати молекулярні та йонно-молекулярні рівняння гідролізу, 

визначати рН середовища. 

 

Дослід 1. Дослідження середовища розчину солей 

У три пробірки налити по 5 крапель розчинів солей: натрій хлориду, алюміній  
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сульфату, натрій карбонату. За допомогою паперового універсального індикатора 

визначити рН середовища. Які солі гідролізують? Поясніть.  

Складіть молекулярні і йонні рівняння реакцій гідролізу, вкажіть солі, які 

гідролізують ступінчасто. 

Дослід 2. Вплив температури на гідроліз 

Налити у пробірку 2-3 мл розчину натрій ацетату, добавити 1-2 краплі 

спиртового розчину фенолфталеїну. Нагрійте на спиртівці розчин до кипіння. 

Уважно слідкуйте за зміною забарвлення, поясніть. Складіть молекулярне, повне і 

скорочене йонне рівняння гідролізу. Зробіть узагальнюючий висновок. 

Дослід 3. Повний (сумісний) гідроліз солей 

В пробірку внести 5 крапель розчину алюміній хлориду, добавити такий же об’єм 

розчину амоній сульфіду. Чи відчуваєте запах сірководню ? В осад випадає 

алюміній гідроксид . Напишіть молекулярні і йонні рівняння гідролізу. Поясніть, 

чому не утворюється алюміній сульфід ? 

Література: [3,4], [9-11]. 

ЛАБОРАТОРНА РОБОТА № 5 

ТЕМА. Окисно-відновні реакції 

     Мета: набути досвіду роботи з розчинами окисників і відновників, розвивати 

навички спостереження, навчитись визначати функції реагентів у окисно-

відновних процесах. 

      Завдання: за результатами дослідів скласти рівняння окисно-відновних 

процесів, використовуючи метод електронного балансу, розставити коефіцієнти. 

     Обладнання і реактиви: штативи, пробірки, конічні колби, скляні ложки, 

дистильована вода, розчини сульфатної кислоти, купрум сульфату, залізний 

гвіздок, ферум(ІІІ)хлориду, калій йодиду, калій перманганату, натрій гідроксиду, 

кристали натрій сульфіту. 
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Теоретичні відомості 

     Окисно-відновні реакції (ОВР) супроводжуються зміною ступенів окиснення 

елементів. Ступінь окиснення – умовний заряд атома або йона у сполуці чи 

вільному стані, обчислений на підставі припущення, що сполука складається 

лише з йонів. Більш електронегативним елементам приписують знак мінус, менш 

електронегативним – плюс.  

     Відновник (Red) – частинка з нижчим ступенем окиснення, що в процесі 

перебігу  ОВР втрачає електрони, окиснюється: 

Red   S 
-2

 - 6e → S
+4

   - процес окиснення. 

     Окисник (Ox) – частинка з вищим ступенем окиснення, приймає електрони, 

відновлюється: 

Ox   Mn
+7 

+ 5e → Mn
+2

 – процес відновлення. 

     У найвищому ступені окиснення, що, як правило, дорівнює номеру групи, 

елемент виступає  лише  як окисник. У нижчому  ступені окиснення – лише  

відновник, у проміжному стані – і окисник і відновник. 

     При підборі коефіцієнтів у рівняннях ОВР користуються методом 

електронного балансу:  кількість електронів, що віддає відновник дорівнює 

кількості електронів, що приймає окисник. 

Наприклад,  у ОВР Cu + HNO3 конц.→ Cu(NO3)2 + H2O +NO2 спершу визначимо 

ступінь окиснення кожного елемента, пам’ятаючи, що атоми і молекули у 

вільному стані є електронейтральними. 

         0    +1   +5  -2            +2  +5 -2              +1  -2       +4  -2 

Cu + HNO3  → Cu(NO3)2 + H2O + NO2 

 

Запишемо електронні рівняння напівреакцій окиснення і відновлення для 

елементів, що змінюють ступінь окиснення, визначимо окисник і відновник, 

назвемо процес: 



27 

Red   Cu
0
 – 2e → Cu

+2
 процес окиснення     

  Ox    N
+5

 + 1e → N
+4

   процес відновлення. 

Другу напівреакцію (відновлення) помножимо на 2, щоб мати однакову кількість 

електронів. Отриманий коефіцієнт поставимо до відновленої форми (N
+4

),  у 

правій частині рівняння є також  N
+5 

у молекулі Cu(NO3)2, що не змінює супінь 

окиснення, враховуючи це поставимо коефіцієнт 4 до молекули нітратної кислоти 

і 2 до води, зрівнюючи кількість атомів гідрогену: 

Cu +4HNO3 конц.→ Cu(NO3)2 + 2H2O + 2NO2 

В останню чергу перевіряємо кількість атомів оксигену у лівій і правій частині 

рівняння (оксигеновий баланс). 

       Кількісною характеристикою окисно-відновних властивостей  речовин є 

окисно-відновний потенціал φox/red  - стрибок електричного потенціалу на границі 

поділу електрод – окисно-відновна система. Залежність окисно-відновного 

потенціалу від концентрацій окисненої та відновленої форм при 25
0
С описується 

 рівнянням Нернста:    φox/red = φ
0
ox/red  + (0,059/n) ∙ lg(C

x
ox/С

y
red), 

де Сox і Сred – концентрації окисненої та відновленої форм; 

х і  у – стехіометричні коефіцієнти;  

n – кількість електронів, що беруть участь у відповідній напівреакції;  

φ
0

ox/red  - стандартний потенціал, В. 

  Якщо концентрації однакові   Сox = Сred,   тоді    φox/red = φ
0

ox/red . 

Величина окисно-відновного потенціалу дозволяє зробити висновок про 

можливість протікання ОВР та її напрямок. Якщо φox > φred  окисно-відновна 

реакція можлива, а їх різниця   φox  - φred = Е – електрорушійна сила ОВР, за умови 

Е > 0  реакція протікає зліва направо. 

Студент повинен знати: 

- основні, найважливіші окисники і відновники; 
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- функції окисника і відновника у окисно-відновній реакції; 

Студент повинен вміти: 

- визначати ступінь окиснення атомів у сполуках; 

- складати електронні рівняння; 

- визначати окисник і відновник у окисно-відновній реакції; 

- підбирати коефіцієнти до окисника, відновника і інших речовин окисно-

відновного процесу; 

- використовувати стандартні окисно-відновні потенціали φox/red  для складання  

рівнянь окисно-відновних процесів; 

- визначати напрямок перебігу ОВР за значенням електрорушійної сили 

 

Дослід 1  Взаємодія металу з розчином солі 

Налити у пробірку 1-2 мл розчину купрум(ІІ)сульфату і опустити туди на 3–5 

хвилин залізний гвіздок, поверхню якого зачистити абразивним папером. Що 

спостерігаєте ? 

Напишіть відповідне рівняння реакції, вкажіть окисник, відновник, розставте 

коефіцієнти, назвіть процеси. 

Дослід 2 Властивості ферум(ІІІ)хлориду 

До розчину ферум(ІІІ)хлориду прибавити 6-8 крапель калій йодиду. Що 

спостерігаєте ? 

Напишіть відповідне рівняння реакції, вкажіть окисник, відновник, розставте 

коефіцієнти, назвіть процеси окиснення і відновлення. 

Література: [4,5], [9,12]. 

ЛАБОРАТОРНА РОБОТА № 6 

ТЕМА. Властивості металів. Гальванічні елементи 

      Мета: Ознайомитись і набути практичних навичок роботи мідно-цинковим 

гальванічним елементом. 
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     Завдання: За результатами експериментальної роботи зробити висновки щодо 

хімічної активності металів у різних реакціях, визначити електрорушійну силу 

лабораторного зразка мідно-цинкового гальванічного елемента. 

     Обладнання і реактиви: штативи, пробірки, мідний і цинковий електроди, 

гальванометр, електролітичний ключ, лабораторні стакани , розчин хлоридної 

кислоти, алюміній, мідь, залізо, цинк , розчини купрум сульфату, плюмбум 

сульфату, аргентум нітрату, цинк сульфату 

Теоретичні відомості 

     Гальванічний елемент (ГЕ) – хімічне джерело електричного струму, пристрій, 

у якому енергія хімічної реакції перетворюється в електричну. Гальванічний 

елемент складається з двох напівелементів: катода і анода, занурених у розчини 

електролітів. Катод – метал з більшим значенням електродного потенціалу, 

електрод, на якому перебігає процес відновлення. Анод – електрод на якому 

перебігає процес окиснення, роль анода виконує метал з меншим  значенням 

електродного потенціалу. Лише у гальванічних елементах: катод – позитивний 

електрод, анод -  негативний. Електрони спрямовано рухаються по зовнішньому 

колі від анода до катода з переходом у розчин електроліту. Необхідна умова 

роботи гальванічного елемента  - різниця потенціалів між його електродами. При 

розімкненому зовнішньому колі різниця потенціалів називається 

електрорушійною силою (ЕРС): 

ЕРС = φкатода  -  φанода . 

За стандартних умов ЕРС розраховується за значеннями стандартних 

електродних потенціалів: Е
0  

= φ
0

кат – φ
0
ан , якщо ж умови відрізняються від 

стандартних, то величини 

електродних потенціалів розраховують використовуючи рівняння Нернста: 

φ = φ
0
 + 0,059/n ∙lg[M 

n+
] 
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де φ – величина електродного потенціалу за реальних умов, В;  φ
0
- стандартний 

електродний потенціал, В; n – кількість електронів, що беруть участь у процесах; 

[M
n+

] – концентрація йонів металу в електроліті, моль/л. 

     При використанні однакових електродів (виготовлених з одного металу) можна 

також одержати різницю потенціалів, необхідну для роботи гальванічного 

елемента. Для цього електроди необхідно занурити у розчини однакових солей, 

але різної концентрації.  Такий гальванічний елемент називають 

концентраційним, він працює на принципі вирівнювання концентрацій розчинів і 

має невелику електрорушійну силу. 

      Наприклад, розрахуємо ЕРС гальванічного елемента, складеного з двох 

свинцевих пластин, занурених у розчини плюмбум нітрату з концентраціями 

1моль/л і 0,001моль/л. Визначимо потенціали електродів за рівнянням Нернста: 

φ = φ
0
Pb 

2+
/Pb

0  
+ 0,059/2∙lg[Pb

2+
]; 

φ1 = -0,13 + 0,059/2 lg1 = -0,13B; 

   φ2 = -0,13 + 0,059/2 lg10
-3

 = -0,219В. 

Електрод, занурений у розчин з меншою концентрацією йонів металу має меншу 

величину електродного потенціалу, і у даному гальванічному  елементі виконує 

функцію анода, який  розчиняється, його йони переходять у розчин. На електроді, 

зануреному у розчин з більшою концентрацією, осаджуються йони металу із 

розчину, він заряджається позитивно – катод. 

ЕРС = φ
0

кат – φан. = - 0,13 – (-0,219) = 0,089В. 

Для концентраційного гальванічного елемента можна використовувати формулу 

електрорушійної сили: 

ЕРС = 0,059/n ∙lg(Cкат. / Сан.) 

Схема розглянутого гальванічного елемента має вид: 
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(-)А Pb|Pb(NO3)2|| Pb(NO3)2|Pb  (+)К                                                                                  
     

0,001 M                   1M
 

(-)А:  Pb
0 
– 2e →Pb

2+
;

                                              
(+)K: Pb

2+
 + 2e → Pb

0
 

Рівняння  окисно-відновного процесу, що утворює електричний струм і лежить в 

основі роботи гальванічного елемента:    

Pb
2+ 

+ Pb
0 
→ Pb

2+
 + Pb

0 

Студент повинен знати: 

- що таке електродний потенціал, його виникнення; 

- способи вимірювання електродних потенціалів; 

- залежність величини електродного потенціалу від концентрації розчину, 

формулу Нернста; 

- які перетворення енергії відбуваються в гальванічних елементах; 

- характер катодних і анодних процесів.  

 

Студент повинен вміти: 

- складати схеми гальванічних елементів; 

- визначати катод і анод у гальванічній парі за активністю металів (величиною 

стандартних електродних потенціалів; 

- записувати процеси, що відбуваються на електродах; 

- розраховувати значення електродного  потенціалу за рівнянням Нернста; 

- розраховувати ЕРС гальванічного елемента за величиною стандартних і 

реальних потенціалів, за значенням енергії Гіббса; 

- визначати напрям руху електронів у мережі і йонів у розчині. 

Дослід 1. Витіснення гідрогену з кислоти металами 

 

У чотири пробірки налити по 1-2 мл розчину хлоридної кислоти і в кожну 

помістити метали: алюміній, залізо, цинк, мідь. Уважно спостерігайте за 

реакціями, які протікають у пробірках, порівняйте швидкість виділення водню. 

Які з даних металів витісняють гідроген із розчинів розбавлених кислот?  
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Зробіть узагальнюючий висновок. Напишіть рівняння реакцій. Вкажіть перехід 

електронів, назвіть окисник і відновник. 

 

Дослід 2. Дослідження активності металів 

У три пробірки налити по 1-2 мл розчинів солей і опустити у кожну метали: 

      І пробірка  -  купрум(ІІ)сульфат + залізо; 

ІІ пробірка – цинк сульфат + залізо; 

                      ІІІ пробірка – аргентум нітрат + мідь. 

Що спостерігаєте ?  

Напишіть відповідні рівняння реакцій. Складіть до кожного досліду електронні 

рівняння, назвіть окисник і відновник, вкажіть процеси, що протікають 

(окиснення відновлення). 

 

Дослід 3. Гальванічний елемент 

     Зберіть мідно-цинковий гальванічний елемент, для цього в стакан з розчином 

купрум(ІІ)сульфату (мідного купоросу) опустіть мідний електрод, а в стакан з 

розчином цинк сульфату – цинковий електрод. Зовнішні кінці пластинок 

приєднайте до гальванометра через провідник. Переконайтесь у відсутності 

струму. З’єднайте стакани електролітичним ключем. Спостерігайте відхилення 

стрілки гальванометра. 

 Складіть схему роботи даного гальванічного елемента. Стрілкою вкажіть рух 

електронів, назвіть процеси, що протікають. Розрахуйте ЕРС(електрорушійну 

силу) гальванічного елемента, порівняйте теоретичне значення ЕРС з 

експериментальними даними. Зробіть узагальнюючий висновок. 

 

Література: [3, 5], [9]. 

 

ЛАБОРАТОРНА РОБОТА № 7 

ТЕМА. Корозія металів 

 Мета: Ознайомитись на практиці з основними причинами виникнення 

корозійних процесів і способів захисту металів від корозії. 

 Завдання: на основі лабораторних дослідів зробити висновки про характер 

процесів, що протікають за участю металів у різних агресивних середовищах. 
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Обладнання і реактиви: штативи, спиртівки, пробірки, залізо, оцинковане 

залізо, лужене залізо, уротропін, розчини: сульфатної кислоти, 

купрум(ІІ)сульфату, ферум(ІІ)сульфату, червоної кров’яної солі.  

Теоретичні відомості 

 Корозія металів – процес самочинного хімічного руйнування металів під впливом 

агресивного навколишнього середовища. За механізмом протікання розрізняють 

хімічну  та  електрохімічну корозію. Найбільш поширена – електрохімічна 

корозія: руйнування металів в результаті електрохімічної взаємодії їх з 

корозійним середовищем. Причина електрохімічної  корозії – утворення 

корозійних гальванопар, що зумовлює руйнування металу на анодних ділянках:  

(-) А: М
0
 – n → М 

n+
. 

 На катодних - протікає відновлення окисника, найчастіше у процесі корозії 

відновлюється кисень:  

(+) К:   O2 + 2H2O + 4e → 4OH
−
-  лужне середовище,  рН >7 

 

або йони Н
+
: (+) К: 2Н

+
 + 2е → Н2

0 

 

- Корозія з кисневою деполяризацією  перебігає за участю кисню. 

- Корозія з водневою деполяризацією   -  за участю йонів Н
+
. 

     У процесі електрохімічної корозії, на відміну від гальванічного елемента, 

відсутнє зовнішнє електричне коло, тому електрони не виходять з металу, що 

кородує, а рухаються всередині нього. Надчисті метали – корозійно стійкі, а будь-

який технічний метал містить різні домішки, які є причиною електрохімічної 

корозії. Так, наприклад, сталь складається з дрібних кристалів заліза і цементиту – 

Fe3C, анодні ділянки виникають на залізі, а катодні – на цементиті. Якщо процес 

корозії протікає у вологому повітрі, окисником є молекулярний кисень: 

                       (-) А : Fe
0
 – 2e →Fe

2+                            
| ∙2 

                (+) K: O2 + 2H2O + 4e → 4OH
−
, 

у при катодному просторі утворюється лужне середовище 
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Схема мікрогальванічного елемента, що утворюється: 

(-)А Fe|H20, O2| Fe3C  K (+) 

Сумарне йонно-молекулярне рівняння: 

2Fe
0 
+O2 + H20 → 2Fe

2+ 
+ 4ОН

−
. 

На поверхні залізної деталі утворюється практично нерозчинний, нестійкий 

ферум(ІІ)гідроксид:  

Fe
2+ 

+ 2ОН
−
 →Fe(ОН)2↓ , 

який під дією вологого повітря перетворюється у іржу: 

4Fe(ОН)2 + O2 + 2H20 →4Fe(ОН)3↓ 

Основні методи захисту металів від корозії: покриття поверхні металу 

ізолюючими матеріалами: лаками, фарбами, емалями; металами: цинком, хромом, 

ніколом, оловом та ін. Використання інгібіторів – речовин, здатних 

уповільнювати корозію. За характером захисної дії металеві покриття поділяють 

на катодні та  анодні. Катодні покриття – метал, яким покривають деталь, має 

більш позитивний електродний потенціал (менш активний). Недоліком катодного 

покриття є те, що при порушенні його цілісності воно не лише припиняє свою 

захисну функцію, а навпаки, прискорює процес корозії металу. Анодні покриття – 

метал, який виконує роль покриття поверхні основного металу, має більш 

негативний електродний потенціал (активніший). При порушенні цілісності 

такого покриття, деталь не буде руйнуватись доти, доки на його поверхні буде 

міститись таке покриття. Наприклад, маємо дві стальні деталі, що знаходяться у 

вологому повітрі: одна – покрита цинком (оцинкована), інша – нікелем 

(нікельована). При порушенні покриття у вологому повітрі утворюються такі 

гальванопари: 

               оцинковане залізо   (-) А    Zn | H2O, O2 | Fe      К (+) 

                                  нікельоване залізо   (-) А    Fe | H2O, O2 | Ni      К (+) 



35 

Студент повинен знати: 

- які процеси називають корозійними; 

- основні види корозії: за характером пошкодження металу; за умовами та 

механізмом протікання;   

- методи захисту металів від корозії: металічні і неметалічні покриття; 

- електрохімічні методи захисту металів від корозії; 

- інгібітори корозії металів. 

Студент повинен вміти: 

- складати схеми гальванічних пар, що утворюються при електрохімічній 

корозії; 

- визначати катод і анод гальванічної пари; 

- писати рівняння електродних процесів електрохімічної корозії;  

- описувати за допомогою електродних рівнянь корозійні процеси, що 

протікають у вологому повітрі і у кислому середовищі при контакті двох 

металів; 

- визначати характер покриття (катодне, анодне). 

 

Дослід 1. Утворення мікрогальванопар 

Гранульований шматочок цинку помістити у пробірку і налити 1-2 мл розчину 

розбавленої сульфатної кислоти. Зверніть увагу на швидкість виділення водню. У 

цю ж пробірку прилити декілька крапель розчину купрум(ІІ)сульфату.  

 Описати спостереження, написати молекулярні і електронні рівняння  

процесів, що протікають у розчинах, пояснити. Скласти схему гальванічної пари, 

що утворилась. Зробити узагальнюючий висновок 

 

Дослід 2. Катодні і анодні покриття 

2.1 Налити у пробірку 1–2 мл розчину ферум(ІІ)сульфату і добавити 2-3 краплі 

розчину червоної кров’яної солі K3[Fe(CN)6]. Що спостерігаєте? Написати 

рівняння реакції, що протікає, пояснити результат досліду. 
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2.2 У дві пробірки налити по 3-4 мл розчину сульфатної кислоти і прибавити по 2 

краплі розчину червоної кров’яної солі K3[Fe(CN)6]. В одну з пробірок опустити 

оцинковане залізо, у другу – лужене заліза. Уважно спостерігайте за процесами, 

що протікають, як змінюється забарвлення розчину? 

Напишіть відповідні рівняння реакцій. Зробіть  узагальнюючий висновок 

1. Запропонуйте 2 – 3 метали, які можна використати як анодне покриття 

для деталі, виготовленої з заліза. Відповідь обґрунтуйте. 

2. Приведіть приклади корозії металів з різними катодними і анодними 

покриттями. 

 

Дослід 3. Інгібітори корозії 

У пробірку налити 1-2 мл розчину сульфатної кислоти і опустити скляну ложку 

порошку заліза. Обережно нагрівайте розчин у полум’ї спиртівки, для більш 

інтенсивного виділення водню. Добавити невелику кількість уротропіну. 

Слідкуйте за зміною швидкості реакції. Яку функцію виконує у даному процесі 

уротропін? 

Зробити узагальнюючий висновок.Привести приклади використання інгібіторів. 

Які речовини найчастіше використовують як інгібітори ? 

Література: [5], [9, 11] 

 

ЛАБОРАТОРНА РОБОТА № 8 

ТЕМА. Електроліз 

Мета:  Ознайомитись  з  роботою  електролізера,  набути практичних навичок    

роботи з розчинами солей  при електролізі. 

Завдання : визначити склад продуктів , що утворюються на електродах при 

пропусканні постійного електричного струму через розчини солей. 

Обладнання і реактиви: електролізери, випрямляч електричного струму, 

графітовий і мідний електроди, розчини натрій сульфату, калій йодиду, купрум 

сульфату. 
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Теоретичні відомості 

     Електроліз – сукупність окисно-відновних та фізико-хімічних процесів, що 

протікають на електродах при пропусканні постійного електричного струму через 

розплав або розчин електроліту. 

     Електроліз проводять у електролізерах – ваннах, заповнених  електролітом, у 

які занурені електроди. До електроду, з’єднаного із негативним полюсом 

зовнішнього джерела електричного струму, катоду, надходять електрони. 

Електрод, з’єднаний із позитивним полюсом джерела струму – анод. 

На катоді  – відновлюються катіони або нейтральні молекули: Cu
2+

 + 2e → Cu
0
, 

2H2O + 2e → H2 + 2OH
−
 

        Термодинамічною умовою перебігу катодного процесу є нерівність: φox > 

φкат.  де ox – окисник, що відновлюється. На катоді в першу чергу відновлюються 

катіони, які є сильнішими окисниками, тобто мають більш позитивні значення 

окисно-відновних потенціалів. 

     Активні метали, з потенціалами меншими за (-0,41В), що  розміщені у ряду 

активності металів до Al  включно не виділяються на катоді при електролізі 

водних розчинів. На катоді відбувається відновлення води до вільного водню з 

утворенням лужного середовища. 

 Активні метали можна одержати лише шляхом електролізу розплаву. 

 Метали середньої активності – розміщені у електрохімічному ряду активності 

між алюмінієм і воднем, в залежності від умов процесу, можуть виділятись 

одночасно з воднем.  

Малоактивні метали, потенціали яких значно більші за потенціал водневого 

електрода, розміщені у ряду активності металів правіше водню, за будь-яких умов 

виділяються на катоді. 

На аноді протікає процес окиснення: 
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2H2O - 4e → O2 + 4H
+
, 

2Cl
−
 - 2e → Cl2

0
 

Умовою перебігу анодного процесу є нерівність φRed < φанода, де Red – відновник, 

який окиснюється на аноді. У першу чергу окиснюються частинки, які є 

сильнішими відновниками, тобто мають менші величини окисно-відновних 

потенціалів. 

     У лабораторній практиці та на виробництві використовують як інертні 

(нерозчинні), так і активні (розчинні) електроди. Розрізняють електроліз з 

інертним і активним анодом. Інертні аноди (графітові, платинові) не окиснюється 

при електролізі. Активні аноди – виготовлені з менш стійких металів (міді, заліза, 

свинцю, та ін.) – окиснюються при електролізі. 

Спрощена схема послідовності анодних процесів: 

-   у першу чергу окиснюється активний (розчинний) анод: 

M – ne → M 
n+

 ; 

-   потім окиснюються безоксигенові аніони (S
2-

, I
-
, Br

-
, Cl

-
): 

 S
2-

 - 2e → S
0
, 

2I
−
 - 2e → I2

0
; 

-  за відсутністю безоксигенових аніонів окиснюється вода: 

2H2O - 4e → O2 + 4H
+
 

-  аніони оксигеновмісних кислот (NO3
−
,  SO4

2−
, PO4

3− 
та ін.), а також флуорид-

аніон F
−
 мають дуже високі потенціали і з водних розчинів не окиснюються. 

Кількісні розрахунки процесу електролізу здійснюють за законами Фарадея: 

Студент повинен знати: 

- що називається електролізом; 
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- які окисно-відновні процеси протікають на електродах, особливості 

катодних і анодних процесів; 

- розчинні і нерозчинні електроди; 

- послідовність розряду йонів на катоді і аноді; 

- Закони Фарадея; 

- що таке вихід за струмом; 

практичне використання електролізу. 

Студент повинен вміти: 

- писати рівняння електродних процесів, що протікають на інертних 

(розчинних) електродах; 

- використовувати знання мольних мас (об’ємів) еквівалентів простих і 

складних речовин у розрахунках за законом Фарадея; 

-  розраховувати вихід речовини за струмом 

 

Дослід 1. Електроліз розчину натрій сульфату з нерозчинним анодом 

В електролізер (U- подібну трубку) налити розчин натрій сульфату, прибавити 1-2 

краплі спиртового розчину фенолфталеїну. Вугільні електроди занурити у 

електролізер з розчином солі і пропускати постійний електричний струм протягом 

5-6 хвилин . Уважно спостерігайте за виділенням газів біля електродів . Біля якого 

з електродів змінюється забарвлення розчину?  

 Поясніть спостереження. Складіть рівняння реакцій катодного, анодного і 

сумарного процесів, що протікають при електролізі. 

 

 

Дослід 2. Електроліз розчину калій йодиду 

В електролізер (U-подібну трубку) налити розчин калій йодиду, прибавити 1 -2 

краплі спиртового розчину фенолфталеїну. Вугільні електроди занурити у 

електролізер із розчином солі і пропускати постійний електричний струм 

протягом 7-10 хвилин. Уважно спостерігайте за виділенням газу. Біля якого з 

електродів виділяється газ, а біля якого змінюється забарвлення розчину? Чому?  
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Поясніть. Складіть рівняння реакцій катодного, анодного і сумарного процесів, 

що протікають при електролізі. 

 

Дослід 3. Електроліз розчину купрум сульфату з розчинним анодом 

В електролізер (U-подібну трубку) налити розчин купрум сульфату. В одне коліно 

електролізера опустіть графітовий електрод і з’єднайте його з негативним 

полюсом випрямляча струму, а в інше – мідний електрод, який виконуватиме 

функцію аноду, приєднайте до позитивного полюсу випрямляча струму. Через 7 -

10 хвилин спостерігайте появу на графітовому катоді утворення мідного нальоту. 

Складіть рівняння реакцій катодного, анодного і сумарного процесів, що 

протікають при електролізі.  

Поясніть усі спостереження. Зробіть узагальнюючий висновок про характер 

катодних і анодних процесів, що протікають при електролізі розчинів солей з 

інертними і розчинними електродами. 

 

Література: [5, 9],[12]. 
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Додаток А 

Назви кислот та їх солей 

Формула 

кислоти 

Назва 

кислоти солі 

HAlO2 Метаалюмінатна Метаалюмінат 

H3AlO3 Ортоалюмінатна Ортоалюмінат 

HBO2 Метаборна Метаборат 

H3BO3 Ортоборна Ортоборат 

HBr Бромідна Бромід 

CH3COOH Ацетатна Ацетат 

HCN Цианідна Цианід 

H2CO3 Карбонатна Карбонат 

HCl Хлоридна Хлорид 

HClO Гіпохлоритна Гіпохлорит 

HClO2 Хлоритна Хлорит 

HClO3 Хлоратна Хлорат 

HClO4 Перхлоратна Перхлорат 

H2CrO4 Хроматна Хромат 

H2Cr2O7 Біхроматна Біхромат 

HI Йодидна Йодид 

HMnO4 Перманганатна Перманганат 

H2MnO4 Манганатна Манганат 

HNO2 Нітритна Нітрит 

HNO3 Нітратна Нітрат 

HPO3 Метафосфатна Метафосфат 

H3PO4 Ортофосфатна Ортофосфат 

H3PO3 Фосфітна Фосфіт 

H2S Сульфідна Сульфід 

HSCN Тіоціанатна Тіоціанат 

H2SO3 Сульфітна Сульфіт 

H2SO4 Сульфатна Сульфат 

H2S2O3 Тіосульфатна Тіосульфат 

H2SiO3 Метасилікатна Метасилікат 

H4SiO4 Ортосилікатна Ортосилікат 
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Додаток Б 

Загальні формули оксидів і гідроксидів 

Група І ІІ ІІІ ІV V VI VII VIII  

Вищий 

оксид 

E2O EO E2O3 EO2 E2O5 EO3 E2O7 EO4 

Гідрат 

вищого 

оксиду 

 

EOH 

 

E(OH)2 

 

E(OH)3 

 

H2EO3 

 

H3EO4 

 

H2EO4 

 

HEO4 

 

H4EO4 
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Додаток В 
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Додаток Г 
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Додаток Д 

 



 

НАВЧАЛЬНО-МЕТОДИЧНЕ ВИДАННЯ 

 

 

 

 

МЕТОДИЧНІ ВКАЗІВКИ 

       до виконання лабораторних робіт з дисципліни «ХІМІЯ» 

для студентів, які навчаються за спеціальностями: 

 

103 Науки про землю, 131 Прикладна механіка, 133 Галузеве машинобудування,  

141 Електроенергетика, електротехніка та електромеханіка, 183 Технології захисту 

навколишнього середовища, 184 Гірництво,  263 Цивільна безпека. 
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