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Передмова 

Розрахункові задачі з загальної хімії посідають особливе місце у вивченні цієї дисцип-

ліни. Систематичне їх розв’язування сприяє свідомому засвоєнню хімічних знань, форму-

ванню логічного мислення, розвитку розумової діяльності, навчає практичному використанню 

набутих теоретичних знань. 

Введення задач в навчальний процес дає змогу реалізувати такі дидактичні принципи 

навчання: 

o забезпечення самостійності й активності студентів; 

o досягнення єдності знань і умінь; 

o встановлення зв’язку навчання з життям. 

Під час розв’язування розрахункових задач реалізуються міжпредметні зв’язки. 

Розрахункові задачі можна використовувати на всіх етапах навчального процесу: при ви-

вченні нового матеріалу, при його засвоєнні, а також при перевірці та контролі знань студен-

тів. 

У ході розв’язування задач відбувається складна розумова діяльність студентів, яка ви-

значає розвиток як змістового боку мислення (знань), так і діяльнісного (операції, дії). Найті-

сніший зв’язок знань і дій є основою формування різних прийомів мислення: суджень, розду-

мувань, доказів. 

Задачі відіграють значну роль в організації пошукових ситуацій, необхідних при пробле-

мному навчанні, а також у здійсненні перевірки знань студентів і закріплення засвоєного нав-

чального матеріалу. 

Розв’язування розрахункових задач сприяє виробленню вмінь і навичок проводити роз-

рахунки. Це важливий засіб розвитку мови і мислення студентів. 

Розрахункові задачі з хімії, передбачені програмою з дисципліни «Хімія загальна та не-

органічна», умовно можна поділити на такі типи та підтипи: 

І. Обчислення за хімічними формулами. 

1. Обчислення відносної молекулярної маси речовини. 

2. Обчислення масової частки елемента у сполуці. 

3. Обчислення числа атомів (молекул) у певній кількості речовини. 

4. Обчислення маси певної кількості речовини та кількості речовини певної її маси. 

5. Обчислення об’єму газу, який взято у певній кількості речовини. 

6. Обчислення маси певного об’єму газу за нормальних умов і об’єму газу, який зай-

має за н.у. певна маса газу. 

7. Обчислення відносної густини і молекулярної маси газів. 

ІІ. Обчислення з використанням понять про розчини. 

1. Обчислення масової частки розчиненої речовини в розчині. 

2. Обчислення маси розчиненої речовини в розчині. 

3. Обчислення розчинності речовин. 

ІІІ. Обчислення за рівняннями хімічних реакцій. 

1. Обчислення за хімічними рівняннями кількості речовини, яка бере участь у реак-

ції, за відомою кількістю іншої реагуючої речовини. 

2. Обчислення за хімічними рівняннями мас речовин або об’ємів газів (н.у.) за відо-

мою кількістю речовини, що вступає в реакцію або одержана в результаті реакції. 

3. Обчислення об’ємних відношень газів при хімічних реакціях. 

4. Обчислення за термохімічними рівняннями. 

5. Обчислення маси або об’єму продукту реакції за відомою масою чи об’ємом ви-

хідної речовини, що містить домішки. 

6. Визначення масової або об’ємної частки виходу продукту реакції за відношенням 

до теоретично можливого. 

 Задачі представлені у відповідності до кредитів І модулю дисципліни «Хімія загальна та 

неорганічна». 
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КРЕДИТ І 

Основні поняття та закони хімії.  

 

Тема 1. Основні поняття атомно- молекулярного вчення: молекула, атом, хімічний 

елемент, проста та складна речовина, відносна атомна та молекулярна маси, моль, 

молярна маса. 

Носіями властивостей хімічних елементів є атоми. Під час взаємодії один з одним 

атоми утворюють усю різноманітність оточуючих нас речовин. Для розуміння того, як здійс-

нюється взаємодія атомів, необхідно мати уявлення про їх внутрішню будову. 

Експериментально було з’ясовано, що атом складається з ядра та електронної оболо-

нки. Основна маса атома зосереджена у ядрі, яке складає дуже невелику частину його 

об’єму: діаметр ядра приблизно 10-12 см, діаметр атома 10-8 см. 

Атомні ядра складаються з позитивно заряджених частинок – протонів_ і незаряджених 

частинок – нейтронів. Число протонів визначає заряд ядра і атомний номер атома Z, а сума 

протонів і нейтронів – загальну масу ядра в атомних одиницях А. В електронейтральному 

атоме число протонів в ядрі дорівнює числу електронів в електронній оболонці.  

При певному атомному номері, тобто при певному числі протонів, в атомі можуть зна-

ходиться різні числа нейтронів, тому можуть існувати різновидності атомів з різними масо-

вими числами – ізотопи (або нукліди).и позначають назвою елемента, до якої через дефіс до-

дають значення масового числа, наприклад,  уран-235, уран-238, або символом елемента, до 

якого поряд зліва уверху вказують масове число 235U, 238U. 

Період напіврозпаду радіоактивного елемента Т1/2 – це час, за який вихідна кількість 

атомів ізотопу N0 (або маса m0) зменшується у 2 рази.  

 
Приклади розв’язку задач. 

Приклад 1. Скільки нейтронів міститься в ядрі атома золота з масовим числом 197? 

Розв’язок. Золото (Au) має атомний номер 79 та, відповідно, в ядрі атома золота 79 

протонів. Кількість нейтронів в ядрі дорівнює масовому числу мінус кількість протонів: 

197-79=118. 

Відповідь.  У ядрі атома 𝐴𝑢79
197  міститься 118 нейтронів. 

 

Приклад 2. Хлор в природі має атомну масу 35,453 та складається з ізотопів 35Cl з ма-

сою 34,969 та 37Cl з масою 36,966. Найдіть відносний вміст цих ізотопів у природному хлорі.  

Розв’язок. Позначимо долю ізотопу 35Cl  через х. Тоді доля ізотопу 37Cl (1-х). Скла-

демо рівняння, що зв’язують маси і долі ізотопів і середню масу природного хлору: 

34,969х  +  36,966(1-х)=35,453 

Звідси (34,969-36,966) х = 35,453 – 36,966; 1,997х = 1,513;  

х = 0,7576; 1-х = 0,2424 

Або у процентному вираженні вміст 35Cl складає 75,76%, 37Cl – 24,24%.  

Відповідь. Природний хлор містить  75,76% ізотопу 35Cl та 24,24%.  

 

Приклад 3. Напишіть схему альфа-розпаду ізотопу актинія Ас(89,222). 

Розв’язок. Під час α-розпаду атомний номер зменшиться на 2, відповідно ми отрима-

ємо ізотоп елемента №87 – францію. Масове число при  цьому зменшиться на 4. Відповідно 

це буде ізотоп Fr(87, 218). 

Або у процентному вираженні вміст 35Cl складає 75,76%, 37Cl – 24,24%.  

Відповідь. Ac(89,222) → Fr(87,218) + He(2,4) .  
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Розв’язати завдання у відповідності до варіанту, вказаному викладачем. 

 

Варіант №1. 

 

1. У природних сполуках хлор міститься у вигляді ізотопів – 35Cl  - 75,5% мас. та   37Cl  - 

24,5% мас. Обчислити середню атомну масу хлору. 

2. Знайти масу ізотопу  81Sr (Т1/2=8,5 год.), яка залишається після 25,5 год. зберігання, 

якщо його початкова маса становить 200 мг. 

3. Закінчити рівняння реакцій радіоактивного розпаду: 

⎯→⎯


U238

92 ;   ⎯→⎯


U235

92 ;   ⎯→⎯


Pu239

94 ;   ⎯→⎯
−

Rb86

37  

 

⎯⎯→⎯
−

Th234

90 ;   ⎯⎯→⎯
−

Al57

25 ;   ⎯⎯→⎯
+

F18

9 ;   ⎯⎯→⎯
+

C11

6 ;   ⎯⎯→⎯
+

Ti45

22  

Варіант №2. 

 

1.  Природний магній складається з ізотопів: 24Mg,  25Mg, 26Mg. Обчислити середню масу 

природного магнію, якщо вміст окремих ізотопів 78,6;  10,1 і 11,3 % мас. відповідно. 

2. Який відсоток від початкового числа атомів в ізотопі 128I (Т1/2=25 хв.) залишиться та-

ким, що не розпадається, після його зберігання впродовж 2,5 год? 

3. Який тип радіоактивного розпаду спостерігається у наступних перетвореннях: 

RnRa 222

86

226

88 ⎯→⎯ ;   PuNp 239

93

239

93 ⎯→⎯ ;   NdSm 148

60

152

62 ⎯→⎯ ;   AgPd 111

47

111

46 ⎯→⎯  

 

 

Варіант №3. 

 

1.  Природний галій складається з ізотопів: 71Ga,  69Ga. У якому кількісному  співвідно-

шенні знаходяться між собою числа атомів цих ізотопів, якщо середня атомна маса 

галію дорівнює 69,72? 

2. Період −  - радіоактивного розпаду ізотопу 24Na дорівнює 15,0 год. Написати рів-

няння реакції розпаду і обчислити, скільки грамів дочірнього продукту утворюється із 

24 г  24Na   за 30,0 год.? 

3. Записати рівняння ядерних реакцій: 

1) nHNi 1

0

1

1

61

28 ?? +⎯→⎯⎯→⎯+ ;     2) HenB 4

2

1

0

10

5 ?? +⎯→⎯⎯→⎯+  

3) HeHAl 4

2

1

1

27

13 ?+⎯→⎯+ ;                 4) nBrH 1

0

83

35

1

1 ?? +⎯→⎯⎯→⎯+  

 

Тема 2. Класифікація та сучасна номенклатура неорганічних сполук. Прості та 

складні речовини. Номенклатура з використанням грецьких числівників, чисел 

Штока та Еванса-Бассета. Номенклатура комплексних сполук. 

Назви простих речовин пишуть з малої літери. Називаючи простi речовини, можна на-

давати перевагу традиційним назвам елементiв, що їх утворили, наприклад: водень, кисень, 

залiзо, мiдь, манґан, цинк, вуглець, азот, ртуть тощо. 

Якщо число структурних одиниць невизначене, то використовують префiкси полi- та 

цикло-. Приклад: S8 – цикло-октасульфур, цикло-октасірка; Pn – цикло-полiфосфор. 

 

Для твердих полiморфних модифiкацiй можна використовувати їх позначення грець-

кими лiтерами, а також використовувати назви за одною з ознак: кольором, кристалiчним 

станом або кристалiчною структурою. 

Наприклад:  
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α-Fe – альфа-залiзо; 

α-Sn  – α-станум, α-олово, сірий станум; 

β-Sn  –  β-станум, β-олово, білий станум; 

γ-Sn  – γ-станум, γ-олово, ромбічний (ромб) станум, крихкий-станум; 

S8 – кристалiчна сiрка. 

Згідно з ДСТУ 2439-94 можна вживати також традиційні для української мови назви, 

наприклад, алмаз, графiт, озон. 

Оксиди – бінарні сполуки елементів з Оксигеном, в яких він проявляє ступінь окис-

нення -2. За хімічними властивостями оксиди поділяють на: 

Несолетворні оксиди – сполуки, які не утворюють солей.  

Солетворні оксиди – оксиди, які утворюють солі.  

Основні оксиди – це оксиди металічних елементів, їм відповідають основи, де металіч-

ний елемент виявляє той самий ступінь окиснення, що й в оксиді. Основні оксиди взаємоді-

ють з розчинами кислот з утворенням солей і води. 

Кислотні оксиди – це оксиди неметалічних елементів та оксиди деяких металічних 

елементів, в яких металічні елементи виявляють високі ступені окиснення (+5, + 6, +7). Кис-

лотним оксидам відповідають оксигеновмісні кислоти, де елемент виявляє той самий ступінь 

окиснення, що й в оксиді. 

Амфотерні оксиди – виявляють кислотні або основні властивості.  

 

Номенклатура оксидів 

Назви оксидiв можна будувати наступними способами: 

• за допомогою латинських та грецьких числових множників (множних префіксів) 

(моно-(ген-), ди-(ді-), три-, тетра-, пента-, гекса-, гепта-, окта-, нона-, дека-, ун-

дека-(гендека-), додека- і т.д., закiнчення завжди зберiгається); 

• за допомогою числа Штока (вказується ступiнь окиснення атома елемента, якмй 

утворює оксид); 

• за допомогою числа Еванса–Бассета (вказується заряд йoна). 

1. Утворення назви оксидів за допомогою числових множників. 

Називають числовий множник атома електропозитивного елемента – катiона, потім да-

ють систематичну назву атома електропозитивного елемента – катiона в називному вiдмiнку, 

далі називають числовий множник атома Оксиґену – анiона і насамкінець додається назва 

анiона – оксид. 

Приклади: 

CO – каpбон монооксид, вуглець монооксид; 

NO – нітpоґен монооксид,    азотмонооксид 

PbO – плюмбум монооксид; 

SnO – станум монооксид. 

 

2. Утворення назви оксидів за допомогою числа Штока.  

Називається: 

систематична назва атома електропозитивного елемента – катіона; 

ступінь окиснення атома електропозитивного елемента – число Штока (вказується в ду-

жках римською цифрою при написанні, без знака “плюс” чи ”мінус” і без пробілу після назви 

елемента); додається назва анiона – оксид. 

Наприклад: Cr2O3 – хром(III) oксид; Cl2O5 – хлор(V) oксид; Mn2O7 – манґан(VII) оксид;  

Sb2O3 – стибiй(III) оксид;  Bi2O3 – бiсмут(III) oксид. 

Якщо атом елемента проявляє сталий ступiнь окиснення, або елемент утворює лише 

один оксид, або єдиний оксид у звичайній валентності, то в назвi оксиду можна не вказувати 

число Штока (ступiнь окиснення) і назву його складати лише з назви елемента та слова "ок-

сид". 
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Наприклад: Li2O – літiй оксид; Na2O – натрiй оксид; BeO – берилiй оксид; MgO – маґ-

нiй оксид. 

 

 

3. Утворення назви оксидів за допомогою числа Еванса-Бассета. 

У назві оксидів вказується заряд йoна електропозитивного елемента – число Еванса–

Бассета.  

Наприклад: Cr2O3 – хром(3+) оксид; FeO – ферум(2+) оксид; Cu2O – купрум(1+) oксид. 

В назвах оксидів втілюється важливий принцип: послідовність частин назви сполуки 

збігається з традиційним порядком написання її хімічної формули (спочатку стоїть атом 

менш електронегативного елемента чи катіони, а потім – більш електронегативного елемента 

чи аніони). 

Хімічну (систематичну) назву оксиду складають з двох слів: перше є назвою елемента в 

називному відмінку, а друге слово – оксид. 

Подвійні, потрійні та інші оксиди називають аналогічно простим оксидам, перелічуючи 

назви катіонів у алфавітному порядку, наприклад:   

Fe3O4  =  FeIIFeIII2O4  –  ферум(II) диферум(III) тетраоксид;  триферум(II, 2III) тетрао-

ксид; Al2BeO4  –  диалюміній берилій оксид; K6MgO4  –  гексакалій маґній тетраоксид. 

 

Гiдроксиди – це хімічні сполуки, до складу яких входять атоми деякого елемента Е (за 

винятком елементiв Флуору та Оксиґену) i одновалентнi гiдроксогрупи ОH–. Загальну фор-

мулу гiдроксидiв можна представити у виглядi Е(OH)n,  де n = 1–8, тобто n дорiвнює сту-

пеню окиснення атома елемента, який формально визначається номером групи періодичної 

таблиці.  

Всi гiдроксиди поділяють на дві протилежні за хімічними властивостями групи: осно-

внi гiдроксиди – основи та кислотнi гiдроксиди – кислоти.  

Знаючи, якi властивостi має гiдроксид, вiдповiдно i записують його формулу, ставлячи 

на перше мiсце у формулi гiдроксиду атом металу (M), коли це основний чи амфотерний гiд-

роксид, або атом Гiдроґену, якщо це кислотний гiдроксид – кислота. 

Гідроксиди, які у водних розчинах дисоціюють з утворенням аніонів гідроксилу OH- і 

ніяких інших негативно заряджених іонів не утворюють, називаються основами. 

Кислотність основ визначається числом гідроксогруп -OH- (гідроксид-аніонів OH-): 

Натрій гідроксид NaOH– однокислотна основа; Кальцій гідроксид Ca(OH)2 – двокислотна 

основа.  

Номенклатура основ 

Назви основних гiдроксидiв, як i оксидiв, можна будувати, використовуючи числові 

множники або число Штока чи заряд йона. 

Наприклад: Fe(OH)2 – феpум дигідpоксид; феpум(II) гідpоксид; феpум(2+) гідpоксид. 

Якщо метал утворює тільки один основний гiдроксид, то назви таких гiдроксидiв утво-

рюються з назви катioна i слова "гiдроксид". 

Приклад: LiOH –  лiтiй гiдроксид; Ca(OH)2 – кальцій дигідроксид; 

KOH  – калiй гiдроксид; Sr(OH)2 – стронцій дигідроксид; 

CsOH – цезій гідроксид;   Ba(OH)2 – барій дигідроксид. 

Якщо у складі сполуки, крім гідроксид-іонів є ще й оксид-іони, то в назві перелічують 

обидва аніони з відповідними числовими префіксами.    

Наприклад: CrO(OH)  –  хром(Ш) гідроксид оксид; 

Fe3O2(OH)5  – триферум пентагідроксид діоксид. 

 

Кислоти – складні речовини, які у водних розчинах дисоціюють з утворенням катіонів 

Гідрогену H+ і ніяких інших позитивно заряджених йонів не утворюють. Кислоти класифіку-

ються на: 
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Основність кислот визначається числом атомів Гідроґену, здатних заміщуватися ато-

мами металу з утворенням солі.  

- одноосновні кислоти – HCl, CH3COOH, H3PO2 або H(H2PO2); 

- двохосновні кислоти – H2SO4, H2S, H3PO4; 

- трьохосновні кислоти – H3PO4. 

Атоми Гідрогену, які у кисневмісних кислот з’єднані безпосередньо з центральним ато-

мом, а не через атом Оксигену, на атоми металів під час реакції не заміщуються. 

Номенклатура кислот 

Кислоти мають назви двох типів – тривіальні (традиційні) і хімічні (систематичні, раці-

ональні). Перші вживаються у промисловості, сільському господарстві, торгівельній мережі, 

в побуті (наприклад, H2SO4 – сірчана кислота, HNO3 – азотна кислота, H3PO4 – ортофосфорна 

кислота, HCl – соляна кислота), другі – здебільшого в науковій і навчальній літературі. Проте 

чіткого розподілу сфер їх вживання немає. 

Назва кислот за систематичною номенклатурою. Систематичнi назви складаються з 

двох слiв. Перше слово відбиває наявність атомів Гiдроґену. Кислотнi атоми Гiдроґену нази-

вають "гiдроґен або водень".  Якщо необхiдно, то застосовують числові множники: моно-, 

ди-(ді-), три- , тетра- , пента i т.д. Друге слово – це назва анiона.  

Назви одноелементних анiонiв складаються з коренів латинських назв елементiв (іноді 

скорочених) із суфiксом -ид (-ід) та групової назви "iон", що пишеться через дефiс. Напри-

клад: H+ –гiдрид-iон; F–  –флуорид-iон. 

Назва складних Оксиґенвмісних аніонів будується наступним чином: 

називається грецькою індекс біля атому Оксигену (ди-, три-, тера- і т.д.); 

Оксиген називається оксо; до кореня латинської назви центрального атома  додається 

суфiкс -ат; число Штока або число Еванса–Бассета (називається або пишеться  в дужках, 

iнодi замiсть них використовують числовi множники перед атомом Гiдроґену). 

Наприклад, H2MnO4 – гідроген тетраоксоманганат (VI). 

Також, цій сполуці можна дати назви  гiдроґен тетраоксоманґанат(2–); дигiдроґен тет-

раоксоманґанат. Оскiльки гiдроґен-катiон вказує на належнiсть сполуки до кислот, то систе-

матичну назву кислот можна будувати, використовуючи назву анiона замiсть прикметника, 

додаючи до нього iменник "кислота". 

Наприклад: H2SO4 – сульфатна(VI) кислота; H6TeO6 – гексаоксотелуратна(VI) кислота; 

HNO3 – нiтратна(V) кислота; H3PO4 – фосфатна(V) кислота. 

Якщо кислотний гiдроксид (кислота) мiстить центральний атом елемента в найвищому 

ступенi окиснення, що доpівнює номеpу гpупи в періодичній таблиці, то число Штока i число 

атомiв Оксиґену можна не вказувати. 

Наприклад: H2SO4 – сульфатна кислота; H2SeO4 – селенатна кислота; HNO3 – нiтратна 

кислота; H2CrO4 – хроматна кислота; H3PO4 – фосфатна кислота. 

Для найпоширенiших у вживанні кислот, що мiстять центральний атом у нижчому, нiж 

максимальний, ступенi окиснення дозволяється залишити тривіальні назви із суфіксом -ит 

(-іт). 

Наприклад: НNO2 – нiтритна кислота; НClO – гiпохлоритна кислота; НClO2 – хлоритна 

кислота; НIO – гiпоіодитна кислота; 

Н2SO3 – сульфітна кислота; НBrO – гiпобромiтна кислота. 

Амфотерні гідроксиди. 

За своїм складом амфотернi гiдроксиди не вiдрiзняються від основних гiдроксидiв. 

Тому номенклатура амфотерних гiдроксидiв аналогiчна номенклатурi основних гiдроксидiв, 

тобто систематичні назви амфотерних гідроксидів, як і основних, складають аналогічно на-

звам оксидів: з назви елементів (у разі необхідності зазначають його ступінь окиснення) і 

слова гідроксид (це – назва аніона OH–). 

Наприклад: Cr(OH)3 – хром(III) гідроксид; хром тригідроксид; 

Al(OH)3 – алюміній(III) гідроксид;   алюміній тригідроксид. 
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Солі – складні речовини, що у водних розчинах дисоціюють на катіони металів (або 

амонію NH4
+) та аніони кислотних залишків. 

У середнiй солi залишком основи є катiон металу, а кислотний залишок не мiстить 

атомiв Гiдроґену. 

При дисоцiацiї середнi солi утворюють лише катiони металу чи металоподiбних груп 

атомiв та анioни – кислотнi залишки. Наприклад: 

Na2SO4 → 2Na+ + SO4
2–;  (NH4)2SO4 → 2NH4

+ + SO4
2– 

 

Номенклатура середніх солей 

Назви солей легко утворюються з назв катіонів і аніонів, застосовуючи числовi множ-

ники, число Штока або число Еванса–Бассета.  

Наприклад: Hg2CrO4 – димеpкуpій хpомат(VI); димеpкуpій(I) хpомат(VI); димерку-

рій(2+) хромат(VI);  

Al2(SO4)3 – діалюмiнiй трисульфат(VI); алюмiнiй(III) сульфат(VI); алюмiнiй(3+) суль-

фат(VI). 

Але солi можна називати i неповнiстю. Такi назви дозволяються у тих випадках, коли 

катiон має сталий ступінь окиснення.  

Наприклад: Na3PO4 – натрiй фосфат(V); Ca(NO3)2 – кальцiй нiтрат(V), кальцій динітрат; 

K2CO3 – калiй карбонат; K2SiO3 – калiй силікат. 

Кислі солі – це продукти неповного замiщення атомiв Гiдроґену, якi визначають основ-

нiсть кислотних гiдроксидiв, на метал або металоподiбнi групи атомів. Кислі солі – це солi, 

якi у водному pозчині при дисоціації утворюють катiони металу i гiдроґену(1+) та анiони ки-

слотного залишку. Кислі солі утворюють лише багатоосновнi кислоти. 

Наприклад:  H3PO4  →  NaH2PO4;   H3PO4  →  K2HPO4  

H2SO4  →  KHSO4;        H2SO4  →  (NH4)HSO4 

 

Номенклатура кислих та основних солей 

Кислі солi багатоосновних кислот називаються так, як i середнi, але з додаванням до 

назви анiона слова "гiдроґен", якщо треба, то з числовими множниками. Наприклад:         

NaHSO4 – натрiй гiдроґенсульфат(VI); 

Ba(HSO3)2 – барiй гiдроґенсульфат(IV); 

(NH4)2HPO4 – діамоній гiдроґенфосфат(V). 

Основнi солi розглядають як продукти неповного замiщення гідроксид-iонiв основних 

або амфотерних гiдроксидiв на залишки кислотних гiдроксидiв (кислот). В основних солях 

атом металу pазом зі зв'язаною з ним гідpоксогpупою утвоpює складний катіон, який вказу-

ється в їх фоpмулах.    

Наприклад: (CuOH)2CO3, (MgOH)2CO3 замість Cu2(OH)2CO3 чи Mg2(OH)2CO3, або 

(AlOH)SO4, [Al(OH)2]2SO4 замість Al2(OH)4SO4.  

Основнi солi утворюють лише багатокислотнi гiдроксиди. Основні солі мiстять катiони 

металу i анiони кислотного залишку та гiдроксо- або оксо-групи. Тому основнi солi є гiдрок-

сидо- та оксидосолi. Наприклад: Al(OH)2NO3,  Cr(OH)SO4  –  гідроксидосолі; SbONO3, 

BiONO3  –  оксидосолі. 

Основнi солi (гiдроксидо- та оксидосолі) можна називати як подвiйнi солi, вважаючи 

ОН– та О2– за гетероанiони. Аніони перелічуються в алфавітному порядку.  

Приклад:  Fe(OH)SO4 – феpум(III) гiдроксид сульфат(VI); 

Al(OH)SO4 – алюмiнiй гiдроксид сульфат(VI); Bi(NO3)O – бiсмут(III) нiтрат(V) оксид; 

Sb(NO3)O – стибiй(III) нiтрат(V) оксид; SbOBr – стибiй(III) бромiд оксид; 

(CuOH)2CO3, Cu2CO3(OH)2 –  дикупрум(II) дигiдроксид  карбонат; 

CaCl(OH)  –  кальцій гідроксид хлорид. 

 

Номенклатура подвійних та змішаних солей. 
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Подвiйними солями називаються такi солi, якi утворенi кiлькома рiзними катiонами i 

одним i тим же анiоном (кислотним залишком). Наприклад: KAl(SO4)2, (NH4)Fe(SO4)2, 

KNa2PO4 тощо. 

Отже, подвiйнi солi – це продукти замiщення атомiв Гiдроґену в молекулах кислот на 

атоми двох чи кiлькох металiв або металоподібних груп атомiв. Утворення подвiйних солей 

характерне для багатоосновних кислот та деяких металiв (приклад: Al, Cr, Fe, V тощо ). 

Подвiйнi солi у водних розчинах дисоцiюють з утворенням двох видiв катiонiв i одного 

анiона, тобто тих йoнiв, якi є у кристалiчнiй структурi солi, i є сильними електролiтами. При-

клад:  

NH4Fe(SO4)2  →  NH4
+ + Fe3+ + 2SO4

2– 

KAl(SO4)2  →  K+ + Al3+ + 2SO4
2– 

KNa2PO4  →  K+ + 2Na+ + PO4
3– 

У назві подвiйних солей катiони перераховуються в алфавітному порядку (порядок на-

зви солi може вiдрiзнятися вiд порядку запису формули). 

Наприклад: KAl(SO4)2 – алюмiнiй калiй дисульфат(VI); 

NH4Fe(SO4)2 – амонiй феpум(III) дисульфат(VI); 

K2NaPO4 – дикалiй натрiй фосфат(V); 

LiNaKPO4 – калiй лiтiй натрiй фосфат(V); 

NaNH4KPO4 – амонiй калій натрiй фосфат(V); 

KCr(SO4)2 – калiй хром(III) дисульфат(VI). 

Змішані солі – солі, до складу яких входить один катiон металу або одна металоподiбна 

група атомiв, але два рiзних анiони, називаються змiшаними.  

Наприклад: Al(NO3)SO4, Cr(NO3)SO4. 

Такi солi при дисоцiацiї у водних розчинах утворюють один вид катiонiв i два види 

анiонiв. 

Наприклад: 

Al(NO3)SO4  →  Al3+ + NO3
– + SO4

2– 

Fe(NO3)SO4  →  Fe3+ + NO3
– + SO4

2– 

Cr(NO3)SO4  →   Cr3+ + NO3
– + SO4

2– 

AlClSO4  →  Al3+ + Cl– + SO4
2– 

Змiшанi солi розчиняються у водi i є сильними електролiтами. Такi солi утворюють 

лише багатокислотнi основнi або амфотернi гiдроксиди. 

Формули змiшаних солей записуються i читаються в алфавітному порядку. 

Приклад: 

Al(NO3)SO4 –  алюмiнiй нiтрат(V) сульфат(VI); 

Bi(NO3)SO4 –  бiсмут(III) нiтрат(V) сульфат(VI); 

Cr(NO3)SO4 –  хром(III) нітрат(V) сульфат(VI);  

Fe(ClO4)SO4   –  феpум(III) сульфат(VI) хлорат(VII). 

Назва оксиду, гідроксиду, солі вживається як цілісне словосполучення; відміняється 

лише друге слово (назва аніона): взяли порцію речовини калій хлориду (а не порцію речо-

вини калію хлориду); змішали з барій оксидом (а не з барію оксидом); йони в калій гідрок-

сиді (а не в калію гідроксиді). 

 

Контрольні питання 

1. Який документ регламентує назви хімічних елементів та їх сполук? 

2. Назвіть основні форми існування хімічного елементу. 

3. Основні класи неорганічних сполук та їх визначення. 

4. Дайте назву оксидам Fe2O3, PbO, NO2 за допомогою числових множників, числа Штока та 

числа Еванса-Бассета. 

5. Дайте визначення поняттям кислотність основ та основність кислот. 

6. Дайте назву кислотам H2CrO4, H2SO3, H2S, використовуючи числові множники, числа 

Штока та Еванса-бассета. Для яких кислот широко вживаються традиційні назви? 
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7. Як будуються назви основ? 

8. Солі та їх класифікація. 

9. Номенклатура кислих, середніх та основних солей. Поясніть на прикладі SbOBr, 

(CuOH)2CO3, Na3PO2, Mg(HCO3)2. 

10. Подвійні та змішані солі: визначення та номенклатура (проілюструйте на прикладі). 
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КРЕДИТ ІІ 

Енергетика хімічних реакцій та термохімічні розрахунки. 

Тема 1. Внутрішня енергія та ентальпія. Теплові ефекти хімічних реакцій.  Основні 

поняття і визначення в термодинаміці. Внутрішня енергія та ентальпія. Термохімі-

чні обчислення. Закон Гесса. Стандартний стан речовини. Ентальпії утворення та 

згорання речовин. Закон Гесса та його наслідки. 

Тема 2. Напрямок перебігу хімічних реакцій. Ентропія та енергія Гіббса. Обчис-

лення стандартних значень ентропії та енергії Гіббса хімічних реакцій. Визна-

чення ймовірного напрямку перебігу. Взаємозв’язок константи рівноваги з енер-

гією Гіббса реакції. 

Стандартним станом речовини при даній температури називається його стан у вигляді 

чистого речовини при тиску рівному нормальному атмосферному тиску (р = 101,325 кПа). 

Умови, при яких всі беруть участь реакції речовини знаходяться в стандартних станах, 

називаються стандартними умовами протікання реакції. Зміни відповідних термодинамічних 

величин, відне-сінешні до стандартних умов, називаються стандартними зміни-ми і їх позна-

чають ΔUº; ΔHº; ΔSº; ΔGº. 

При обчисленні стандартних змін ентальпії і енергії Гіббса хімічної реакції зазвичай 

використовують стандартні ентальпії і енергії утворення речовин.∆Hºутв.;  ∆Gºутв 

Ці величини є ΔHº .; ΔGº реакцій освітньої-ня простих речовин при стандартних умо-

вах. 

наприклад, 2Н2(г.)  +  О2  →  2Н2О(р.) 

∆Hºутв.(Н2О(р.))=-285,83 кДж/моль. 

Для простих речовин ентальпія утворення ∆Hºутв.. і енергія Гіббса ∆Gºутв. Дорівнюють 

нулю. Значення стандарнтних ентальпії, ентропії та енергії Гіббса наведені у таблицях фі-

зико-хімічних величин. ( Краткий справочник физико-химических величин. /Под.ред. 

А.А.Равделя и А.М.Пономаревой.- Л.: Химия, 1983. – 232 с.). 

Для розрахунку теплових ефектів хімічної реакції основне значення має закон Гесса: 

Тепловий ефект хімічної (тобто змінення ентальпії системи внаслідок реакції) залежить 

тільки від початкового та кінцевого станів речовин, що беруть участь у реакції та не зале-

жить від проміжних стадій.  

Іншими словами, стандартне змінення ентальпії реакції (або скорочено ентальпія реак-

ції) дорівнює сумі стандартних ентальпій утворення продуктів реакції мінус сума стандарт-

них ентальпій утворення вихідних речовин. При цьому необхідно враховувати число молей 

усіх речовин реакції. 

Таким самим чином обчислюється стандартне змінення енергії Гіббса реакції, яке дорі-

внює сумі  стандартних енергій Гіббса утворення продуктів реакції мінус сума стандартних 

енергій Гіббса утворення вихідних речовин з урахуванням  числа молей за хімічним рівнян-

ням.  

Для реакції: 

nA  +  mB  →  pC  +  qD 

змінення ентальпії, енергії Гіббса та ентропії обчислюються за наступними формулами: 

∆Hºр.  =  (p∆Hºутв.(C) + q∆Hºутв.(D))  -  (n∆Hºутв.(A) + m∆Hºутв.(B)) 

 

∆Gºр.  =  (p∆Gºутв.(C) + q∆Gºутв.(D))  -  (n∆Gºутв.(A) + m∆Gºутв.(B)) 

 

∆Sºр.  =  (pSºутв.(C) + qSºутв.(D))  -  (nSºутв.(A) + mSºутв.(B)) 

Завдання 1. Обчислити реакції  ∆Hºр.: 

 

2Mg(к.)  +  CO2  →  C(графіт)  +  2MgO(к.) 

Довідкові дані: 

∆Hºутв.(CO2) = -393,5 кДж/моль 
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∆Hºутв.(MgO) = -601,8 кДж/моль 

Розв’язок. 

∆Hºр.  =  2∆Hºутв.(MgO)  +  ∆Hºутв.(C)  -  2∆Hºутв.(Mg) - ∆Hºутв.(CO2)  =  -2·(-601,8)  -  

(-393,5)  =  -810,1 кДж. 

Відповідь: ∆Hºр.= -810,1 кДж. 

 

Завдання 2.  Не виконуючи обчислень визначити знак ентропії в наступних реакціях: 

 

1) NH4NO3(к.)  =  N2O(г.)  +  2H2O(г.) 

2) 2H2(г.)  +  O2(г.)  =  2H2O(г.) 

3) 2H2(г.)  +  O2(г.)  =  2H2O(р.) 

 

Розв’язок. 

Скористуємся співвідношенням   Sк  <Sж  < Sг.. 

В реакції 1) з кристалічної речовини, що характеризується низьким значенням ентропії, 

утворюють газоподібні продукти з високим значенням ентропії. Це означає, що змінення ен-

тропії внаслідок реакції - ∆Sºр.>0.  

В реакції 2) все учасники реакції перебувають у газоподібному стані, але кількість мо-

лей газуватих речовин після реакції дорівнює 2, тоді як кількість молей вихідних речовин – 

3. Відповідно різниця ентропії набуває від’ємного значення, ∆Sºр.< 0. 

В реакції 3) з газоподібних речовин утворюється рідкий продукт, відповідно ентропія 

системи внаслідок реакції зменшується і ∆Sºр.< 0. 

Відповідь: 1) ∆Sºр.>0 ;  2)  ∆Sºр.< 0 ; 3) ∆Sºр.< 0. 

 

Завдання 3.  Чи можуть у стандартних умовах мимовільно відбуватися наступні реак-

ції в прямому напрямку: 

1) Cl2(г.)  +  2HI(г.)  =  I2(к.)  +  2HCl(г.) 

2) I2(к.)  +  H2S(г.)  =  2HI(г.)  +  S(к.) 

Яким чином вплине підвищення температури на напрямок перебігу цих реакцій? 

Довідкові дані: 

∆Gºутв.(HI) = 1,8 кДж/моль; 

∆Gºутв.(HCl) = - 95,2 кДж/моль; 

∆Gºутв.(H2S) = - 33,8 кДж/моль. 

Sºутв.( HI(г.)) =206,48 Дж/моль·К; 

Sºутв.(I2(к.)) =116,14 Дж/моль·К; 

Sºутв.(Cl2(г.)) = 222,98 Дж/моль·К;  

Sºутв.(HCl(г.)) = 186,79 Дж/моль·К; 

Sºутв.(S(к.)) = 31,92 Дж/моль·К; 

 Sºутв.(H2S(г.)) = 205,7 Дж/моль·К 

 

Розв’язок. 

Для встановлення можливості мимовільного перебігу цих реакцій необхідно встано-

вити знак енергії Гіббса реакції. Якщо ∆Gр < 0 –  то процес мимовільний. Врахуємо, що для 

простих речовин  Cl2(г.), I2(к.), S(к.) енергії Гіббса утворення дорівнюють 0. 

Тоді для реакції 1)  

∆Gºр.  =  2∆Gºутв.(HCl ) - 2∆Gºутв.(HI )  =  2·(-95,2) - 2·1,8  =   194,0 кДж < 0 

Це означає, що за умови даної температури цей процес відбувається мимовільно. 

Для реакции 2) 

∆Gºр.  =  2∆Gºутв.(HI) - ∆Gºутв.(H2S)  =  2·1,8 -(-33,8) = 37,4кДж > 0 

Це означає, що за умови даної температури не може відбуватися мимовільно. 

Для того, щоб з’ясувати  вплив температури на можливість перебігу цих реакцій темпе-

ратури необхідно обчислити змінення ентропії під час їх перебігу:  
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Реакція 1): 

∆Sºр.  =  Sºутв.(I2(к.)) + 2·Sºутв.(HCl)  -  Sºутв.(Cl2(г.)) - 2·Sºутв.(HI)  =   

 = 116,14  +  2·186,79 – 222,98 - 2·206, 48 = - 146,22 Дж/К  < 0  

Реакція 2): 

∆Sºр.  =  2·Sºутв.(HI)  +  Sºутв.(S(к.))  -   Sºутв.(I2(к.))  -  Sºутв.(H2S(г.))) -   =  2·206, 48  +  

31,92  -  116,14  -205,7  = 123,04 Дж/К  > 0 

Із виразу ΔG = ΔH – TΔS видно, що вплив температури на мимовільність перебігу хімі-

чної  реакції враховується другим членом цього рівняння (TΔS). В реакції 1) ΔS < 0, відпо-

відно, значення (- TΔS) буде додатнім, тому за умови підвищення температури внесок пози-

тивного члена буде зрости і при певному значенні Т знак енергії Гіббса може змінити свій 

знак з від’ємного значення на додатне, тобто процес стане неможливим.  

В реакції 2) все навпаки.  З ростом температури внесок від’ємного значення (- TΔS) 

буде зростати і енергія Гіббса за умови певної температури може змінити свій знак. В цьому 

випадку реакція стане самочинною.  

 

Завдання 4.  Встановити чи можливо за температури Т = 298 К і Т= 2500 К віднов-

лення диоксиду титану до вільного металу за схемою: 

TiO2(к.)  +  2C(графіт)  =  Ti(к.)  + 2CO(г.)  

Довідкові дані: 

 

∆Нºутв.(TiO2(к.))  =  - 944,75 кДж/моль; 

∆Нºутв.(CO(г.))  =  - 110,53 кДж/моль. 

Sºутв. (TiO2(к.))  =  50,33 Дж/моль·К; 

Sºутв. (CO(г.))  =  197,55 Дж/моль·К; 

Sºутв. (Ti(к.))  =  30,63 Дж/моль·К; 

Sºутв. (C(графіт.))  =  5,74 Дж/моль·К; 

 

Розв’язати завдання у відповідності до варіанту. 

Варіант № 1 

 

1. Виходячи з рівняння реакції: 

СН3ОН(р)  + 3/2 О2(г)  = СО2(г) + 2 Н2О(р)      ∆Н(реакції) = - 726,5 кДж  

Обчислити теплоту утворення метилового спирту СН3ОН  (∆Нутв.(СН3ОН(р)). 

Довідкові дані: 

∆Нутв.(СО2(г))  = - 393,5 кДж/моль 

∆Нутв.(Н2О (г))  = - 285,8 кДж/моль 

2. Визначити знаки ∆Нр, ∆Sр, реакції АВ(к) + В2(г) = АВ3(к), яка відбувається в пря-

мому напрямку при Т = 298 К. Чи буде ∆Gр  зростати з ростом температури? 

 

Варіант № 2 

 

1. Обчислити значення ∆Нр для реакцій перетворення глюкози, що відбуваються в ор-

ганізмі: 

а) С6Н12О6 (к)  = 2 С2Н5ОН + 2 СО2(г) 

б) С6Н12О6 (к)  + 6 О2(г) =  6 СО2(г) + 6 Н2О(р) 

Яка з цих реакцій постачає організму більше енергії? 

Довідкові дані: 

∆Н утв.С6Н12О6 (к)  = - 1273,0 кДж/моль 

∆Н утв.Н2О (р)  = - 285,8 кДж/моль 

∆Н утв.СО2 (г)  = - 393,5 кДж/моль 

∆Н утв.С2Н5ОН (р)  = - 277,0 кДж/моль 

2. Не виконуючи обчислень, встановити знак ∆Sр наступних процесів: 
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а) 2 NH3 (г) = N2 (г) + 3 Н2 (г) 

б) СО2 (к) = СО2 (г) 

в) 2 NО + О2 (г) = 2NО2 (г) 

г) 2 Н2S(г)  + 3 О2 (г) =  2 Н2О(р)  + 2SО2 (г) 

д) 2 СН3ОН(р)  + 3 О2  = 2 СО2(г) + 4 Н2О(г) 

 

Варіант № 3 

1. Обчислити  ∆Нр реакцій: 

а) С2Н6(г)  +  7/2 О2 (г) = 2 СО2 (г) + 3 Н2О(г) 

б) С6Н6(р)  +  15/2 О2 (г) = 6 СО2 (г) + 3 Н2О(р) 

 Довідкові дані: 

  ∆Н утв Н2О (р)  = - 285,8 кДж/моль 

  ∆Н утв СО2 (г)  = - 393,5 кДж/моль 

  ∆Н утв Н2О (г)  = - 241,8 кДж/моль 

  ∆Н утв С2Н6 (г)  = - 89,7 кДж/моль 

  ∆Н утв С6Н6 (р)  =   82,9 кДж/моль 

 

2. Обчислити  ∆Gр реакції 

8 Al (к) + 3 Fe3O4 (к)  = 9 Fe(к) + 4 Al2O3 (к) 

та  з’ясувати в якому напрямку вона перебігає самочинно. 

Довідкові дані: 

∆G утв Fe3O4 (к) = - 1117,1 кДж/моль 

∆G утв Al2O3 (к) = - 1582,0 кДж/моль 

 

Варіант № 4 

1. Виходячи з ентальпії утворення  Н2О(г)   ∆Н утв Н2О (г)  = - 241,8 кДж/моль та наступ-

них даних:  

FeO(к)  + СО (г)  = Fe(к) + СО2 (г)     ∆Нр = - 18,2 кДж 

2 СО (г)  + О2 (г)  = 2 СО2 (г)           ∆Нр = - 566,0 кДж 

обчислити  ∆Нр реакції: 

FeO(к)  + Н2 (г) = Fe(к) + Н2О(г)     

2. Чи залежить значення ентальпії реакції ∆Нр від наявності каталізатора в системі? Ві-

дповідь обґрунтуйте. 

 

Варіант № 5 

1. Довести, що за стандартних умов при температурі при 25ºС реакція  

Cu (к) +  ZnO(к)  =   Zn (к) + CuO (к) неможлива. 

Довідкові дані: 

∆G утв ZnO(к) = - 320,7 кДж/моль 

∆G утв CuO(к) = - 129,9 кДж/моль 

2. Не виконуючи обчислень, передбачити, для якого з перелічених нижче процесів змі-

нення ентропії позитивне: 

а) MgO(к) + Н2 (г)  =  Mg(к)  + Н2О(р) 

б) С(графіт) + СО2 (г) = 2 СО (г)   

в) СН3СООН(водн) = СН3СОО-
(водн) + Н+

(водн) 

г) 4 НСl(г)  + О2(г) = 2 Сl2 (г) + 2 Н2О(г) 

 

Варіант № 6 

1. У якому з перелічених випадків реакція можлива за умови будь-яких температур: 

 а) ∆Нр < 0, ∆Sp < 0 ; б) ∆Нp > 0, ∆Sp <  0; в) ∆Нp < 0, ∆Sp > 0. 

2. Обчислити ∆Gp  для реакції 

СаСО3 (к)  = СаО (к) + СО2 (г)      
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при температурах 25, 500, 1500ºС. Побудувати графік залежності  ∆Gр від температури 

та знайти за графіком температуру, вище якого реакція може перебігати самочинно? 

Довідкові дані: 

∆Нутв СаСО3 (к)   =   - 1207,0 кДж/моль 

∆Нутв СаО (к)     =   - 635,5 кДж/моль 

∆Нутв СО2 (г)    =   - 393,5 кДж/моль 

Sутв СаСО3 (к)     =   88,7 Дж/моль·К 

Sутв СаО (к)     =   39,7 Дж/моль·К 

Sутв СО2 (г)     =   213,7 Дж/моль·К    
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КРЕДИТ ІІІ 

Основи хімічної кінетики. 

Тема 1. Основні поняття хімічної кінетики. Швидкість хімічної реакції та фактори, 

що впливають на неї. Закон діючих мас - основний закон хімічної кінетики. Конс-

танта швидкості хімічної реакції. Поняття про енергію активації, тепловий ефект 

реакції. Вплив температури на швидкість реакції. Правило Вант-Гоффа. 

 

Швидкістю хімічної реакції називається змінення в часі молярної концентрації однієї з 

реагуючих речовин.  

Нехай С0 –концентрація однієї з реагуючих речовиг в початковий момент часу t0, а Сt – 

поточна  концентрація цієї речовини в момент часу t. Тоді швидкість реакції, що спостеріга-

ється, буде визначатися виразом: 
 
 
 
 

При вивченні швидкостей різних хімічних реакцій було сформулюовано основний закон 

хімічної кінетики - закон діючих мас – швидкість хімічної реакції за умови сталої темпера-

тури  прямо пропорційна добутку концентрацій реагуючих речовин, піднесених у певних 

степенях.  

Згідно з цим законом для реакції    aА  +  bВ  →   сС  + …швидкість реакції у будь-який 

момент часу визначається виразом.  

 

 

де [A]  і  [B] – концентрації речовин А  і  В, відповідно, a  і b – коефіцієнти в рівнянні 

елементарної хімічної реакції, k(T) – константа швидкості даної реакції, яка є функцією тем-

ператури. 

 

Завдання 1. Написати вираз закону діючих мас для реакції: 

2NO2  +  Cl2   →    2NOCl 

 

Розв’язок: Скористуємся законом діючих мас. Будемо вважати, що дана реакція пред-

ставляє елементарний хімічний акт, що означає, що ступені в виразі закону діючих мас дорі-

внюють коефіцієнтам хімічного рівняння біля кожної з реагуючих речовин, тобто 

V=k[NO2]
2[Cl2] 

Відповідь: V=k[NO2]
2[Cl2] 

 

Завдання 2. Яким чином змінення швидкість реакції 2NO(г)  +  О2(г)  →    2NO2(г)  , якщо 

зменшити об’єм реактору у 3 рази. 

Розв’язок. 

Перед зміненням об’єму закон діючих мас для цієї реакції має вигляд: 

V0= k[NO]2[O2] 

За умови зменшення об’єму в 3 рази концентрація кожної з реагуючих речовин збіль-

шиться у 3 рази, тобто замість  [NO] потрібно записати [3NO] , замість O2  - 3O2, тоді вираз 

для швидкості реакції за змінених умов буде мати такий вигляд: 

V= k[3NO]2[3O2]=27V0 

Відповідь: швидкість реакції збільшиться у 27 разів. 

Завдання 3. Під час дослідження кінетики реакції  А  +  В  +  2Д   →   Е  було визначено, 

що початкова швидкість реакції збільшується в 4 рази при збільшенні концентрації А у 2 

рази,  від концентрації В – не залежить, та зростає у 3 рази за умови збільшення концентрації  

Д в 3 рази. Написати кінетичне рівняння цієї реакції. 
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Розв’язок. 

Напишемо закон діючих мас для цієї реакції. 

V= k[А]n  [B]m [Д]p 

Згідно з експериментальними даними при збільшенні концентрації речовини А у 2 рази 

швидкість зростає у 4 рази, то це означає, що залежність швидкості реакції від концентрації 

речовини А має квадратичний характер і n дорівнює 2. Незалежність швидкості реакції від 

концентрації речовини В означає, що ступінь m дорівнює 0. Відповідно лінійний характер 

залежності швидкості реакції від концентрації речовини Д означає, що р дорівнює 1. 

 

Відповідь: V= k[А]2[Д] 

 

Залежність швидкості реакції від температури визначається константою швидкості 

реакції k(T).  

Існує емпіричне правило, яке було запропоновано  Вант-Гоффом, згідно з яким за умови 

підвищення температури швидкість більшості хімічних реакцій зростає у 2-4 рази під час на-

грівання на кожні 10º. Це правило пов’язано з поняттям температурного коефіцієнту швидко-

сті реакції (γ): 

 

 

 

За умови збільшення температури від T1 до  Т2  змінення швидкості реакції можна обчис-

лити за формулою: 

 

 

 

Правило Вант-Гоффа має коректне застосування тільки у вузькому інтервалі температур. 

Більш точним і універсальним виразом, що описує закономірність змінення хімічної реакції 

від температури, є рівняння Арреніуса.  

 

 

z – число зіткнень молекул за секунду в одиниці об’єму; 

R – універсальна газова стала (8,314 Дж/моль·К)  

P – стеричний фактор;  

Т – абсолютна температура, К; 

Еа – енергія активації хімічної реакції, Дж/моль 

е – основа натурального логарифма (2,718) 

Зазвичай для спрощення розрахунків передекспонентний множник zP замінюють на А. 

 

Тема 2. Поняття про каталіз та його природу. Типи каталітичних процесів. Меха-

нізм дії гетерогенних каталізаторів. Поширення каталітичних реакцій в промисло-

вості. Ферментативні реакції. Рівняння Міхаеліса-Ментен. Хімічна рівновага. Не-

оборотні та оборотні реакції. Константа рівноваги. Зміщення хімічної рівноваги. 

Вплив зовнішніх факторів на хімічну рівновагу. Принцип Лє-Шательє. 

 

Існують речовини, які не витрачаються під час перебігу реакції, але більшують її швид-

кість. Такі речовини називаються каталізатори.  

Більшість процесів у сучасній хімічній промисловості неможливі без використання ката-

лізаторів. Наприклад, такі великотоннажні виробництва як синтез аміаку, каталітичний кре-

кінг алканів, отримання полімерів, каталізатора нейтралізації вихлопних газів автомобілів.  

Практично всі процеси в живих організмах відбуваються завдяки участі біологічних ка-

талізаторів – ферментів. 

 42
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Каталізатори в залежності від агрегатного стану реагуючих речовин бувають: гомогенні 

– перебувають в однаковому стані з реагуючими речовинами, тобто утворюють одну фазу і 

гетерогенні, тобто каталізатор та реагуючі речовини перебувають у різних агрегатних ста-

нах. Гетерогенні каталізатори– це як правило тверді речовини, що прискорюють реакції за 

участю газоподібних та рідких реагентів. З метою економії коштовних металів (платина, па-

ладій тощо), які часто виконують роль каталізаторів, їх наносять на інертні носії (оксиди 

алюмінія, титану, цинка, кремнію). Останні характеризуються розвиненою системою пор, що 

сприяє адсорбції реагентів на поверхні каталізатора.  

Який же механізм дії каталізаторів? 

Основний шлях збільшення швидкості реакції з використанням каталізаторів полягає в 

зменшенні активаційного бар’єра, тобто величини енергії активації реакції. При цьому ката-

лізатор  (К) бере участь у формуванні активованого комплекса (А+В+К)* . Енергетичну діаг-

раму реакції з каталізатором та без нього можна представити наступним чином (Рисунок).  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Завдання 1. Швидкість певної реакції збільшується у 3,9 рази за умови підвищення тепе-

ратури реакційної суміші від 20º до 30ºС. В сульки разів збільшиться швидкість реакції при 

підвищенні температури від  40º до 75ºС.   

Розв’язок:  Якщо швидкість реакції за умови змінення температури від 20º до 30ºС зрос-

тає у 3, 9 рази, то це означає, що температурний коефіцієнт цієї реакції γ = 3,9. Для розраху-

нку скористуємся формулою Вант-Гоффа для співвідношення швидкостей реакції при двох 

різних температурах:   

1,1179,39,3)40()75( 5.310

4075

===

−

VV  раз 

Відповідь: При підвищенні температури від от 40º  до 75ºС  швидкість реакції збіль-

шиться у 117, 1 рази. 

 

Завдання 2. Енергія активації певної реакції без каталізатора дорівнює 75,24 кДж/моль, 

а за наявності  каталізатора – 50,14 кДж/моль. В скільки разів збільшиться швидкість реакції 

у присутності каталізатора, якщо процес відбувається при 25ºС. 

Розв’язок: Скористуємся рівнянням Арреніуса для залежності константи швидкості реа-

кції від температури. При цьому будемо вважати, що значення z і P не залежать від наявності 

каталізатора в системі. Тоді співвідношення констант швидкості реакції с каталізатором та 

без нього буде мати наступний вигляд: 

𝑘кат.

𝑘
=

𝑒−
𝐸𝑎

к

𝑅𝑇⁄

𝑒−
𝐸𝑎

𝑅𝑇⁄
= 𝑒

𝐸𝑎−𝐸𝑎
к

𝑅𝑇  

ΔНр<0 

Еа
к 

Еа 

Е, кДж 

Координата реакції 

С+Д 

А+В 

(А+В)* 

Екзотермічна реакція за участю каталізатора 

(А+В+К)* 
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Підставляючи значення відповідних величин та використовуючи значення температури 

реакції за абсолютною шкалою (Т=25+273=298 К), отримаємо: 
𝑘кат.

𝑘
= 𝑒

75240−50140

8,31⋅298 = е10,1 = 25000  раз 

 

Відповідь: У присутності каталізатора швидкість реакції зростає у 25000 разів. 
 
 

Стан реагуючої системи, коли швидкість прямої реакції дорівнює швидкості зворотної 

реакції називається хімічною рівновагою. Стан хімічної рівноваги кількісно описується конс-

тантою рівноваги, яка є співвідношенням констант швидкості прямо і зворотної реакцій. На-

пишемо закон діючих мас для прямої і зворотної реакцій: 

 

 

 

 

 

 

 

 

У стані рівноваги: 

𝑉1 = 𝑉2 ⇒ 
 

𝑘1[𝐴]𝑚 ⋅ [𝐵]𝑛 = 𝑘2[𝐶]𝑝 ⋅ [𝐷]𝑛 
 

𝐾рівн. =
𝑘1

𝑘2
=

[𝐶]𝑝 ⋅ [𝐷]𝑛

[𝐴]𝑚 ⋅ [𝐵]𝑛
 

Ця формула виражає закон діючих мас для хімічної рівноваги. В правій части застосову-

ють  рівноважні концентрації учасників реакції (прямої і зворотної).  

 

Завдання 1. В системі  А(г.) + 2В(г.) + С(г.)  рівноважні концентрації дорівнюють 

А]р.=0,06 моль/л; [В]р.=0,12 моль/л; [С]р.=0,216 моль/л. Знайти константу рівноваги реакції та 

вихідні концентрації речовин  А і В. 

Розв’язок:  Згідно з законом діючих мас для хімічної рівноваги константа рівноваги да-

ної реакції виражається наступним рівнянням: 

𝐾рівн. =
[𝐶]

[𝐴] ⋅ [𝐵]2
 

Підставляючи в нього дані задачі, отримуємо: 

𝐾рівн. =
0,216

[0,06] ⋅ [0,12]2
= 250. 

Для знаходження вихідних концентрацій речовин А і  В врахуємо, що, згідно з рівнян-

ням реакції, із 1 моля речовини А утворюється 1 моль речовини С, а із 2 молей речовини  В 

утворюється 1 моль речовини С. Тоді за умовами задачі, якщо в 1 л системи утворилось 

0,216 моль речовини С, то, відповідно, при цьому витратилось стільки ж речовини  А – 

0,216 моль, і 2х0,216=0,432 моль речовини  В. Вихідна концентрація речовини дорівнює сумі 

його концентрацій, що знаходиться в стані рівноваги плюс та, що витрачена. 

[A]0=0,216 моль + 0,06 моль= 0,276 моль; 

[В]0=0,432 моль + 0,12 моль= 0,552 моль; 

Відповідь: Константа рівноваги реакції: 250; [A]0 = 0,276 моль; [В]0= 0,552 моль. 

 

Завдання 2. В якому напрямку зміститься рівновага в системі: 

а)  CO(г.)  +  Cl2(г.)   ↔  COCl2(г.)   

 

 mA+nB            pC  +  qD 
k2 

k1 

nm BAkV ][][11 = для прямої реакції 

qp DCkV ][][22 = для зворотної реакції 
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б)  H2(г.)  +  I2(г.)  ↔  2HI 

якщо за умови незмінної температури збільшити тиск шляхом зменшення об’єму газової 

суміші. 

Розв’язок:  В системі а)  перебіг реакції в прямому напрямку призводить до зменшення 

загальної кількості молів газів, тобто супроводжується зменшенням загального тиску в сис-

темі. Звідси у відповідності до принципу  Лє-Шательє збільшення тиску змістить рівновагу 

реакції у бік її продуктів. 

Перебіг реакції б) не супроводжується зміною кількості молів, тобто не залежить від ти-

ску. 

Відповідь: Зі збільшенням тиску рівновага реакції а) зміститься в бік продуктів, реакції 

б) – залишиться без змін. 

  

Завдання 3. Яким чином вплине на рівновагу наступних реакцій а) збільшення тиску; б) 

підвищення температури: 

1) 2H2(г.)  +  О2(г.)  ↔  2H2О(г.)       ΔНр = - 483, 6 кДж. 

2) CaCO3(к.)  ↔  CaO(к.)  +  CO2(г.)    ΔНр = 179 кДж. 

 

Розв’язок:  В системі 1)  перебіг реакції в прямому напрямку призводить до зменшення 

загальної кількості молів газів, тобто супроводжується зменшенням загального тиску в сис-

темі. Звідси у відповідності до принципу Лє-Шательє збільшення тиску змістить рівновагу 

реакції у бік її продуктів. Оскільки реакція екзотермічна, то підвищення температури буде 

сприяти зворотному процесу. 

В системі 2)  перебіг реакції в прямому напрямку призводить до утворення газоподіб-

ного продукту, а це означає, що у відповідності до принципу Лє-Шательє рівновага процесу 

зміститься в бік вихідних речовин за умови підвищення тиску.  Оскільки реакція ендотермі-

чна, тобто супроводжується поглинанням теплі, то підвищення температури буде сприяти 

утворенню продуктів. 

 

Розв’язати завдання у відповідності до варіанту, вказаному викладачем. 

 

Варіант № 1 

1. Які речовини називаються інгібіторами? На чому базується механізм дії інгібітору? 

2. Для реакції  Н2 (г.) + Br2(г.) = 2 НBr(г.) за умови певної температури константа рівно-

ваги Крівн.= 1. 

Визначити склад (в об’ємних процентах %) рівноважної суміші, якщо вихідна суміш 

складає із 3 моль Н2  і 2 моль Br2. 

3. Схематично відобразити енергетичну діаграму екзотермічної реакції А + В = АВ. Яка  

реакція пряма чи зворотна характеризується більшою константою швидкості? 

 

Варіант № 2 

1. Схематично відобразити енергетичну діаграму екзотермічної реакції А + В = С + D 

без каталізатора та в присутності  каталізатора. На чому базується механізм дії каталізаторів? 

2. Визначити середню швидкість реакції А + В = С, якщо відомо, що за 40 хв. прореагу-

вало 50 % вихідних речовин. Початкова концентрація А0=В0=0,5г/л. 

3. Визначити в скільки разів зміниться швидкість реакції А + В = С за умови збіль-

шення температури від 10 до 40ºС, якщо температурний коефіцієнт реакції дорівнює 3,8? 

 

Варіант № 3 

1. Що називається швидкістю хімічної реакції? Записати вираз закону діючих мас для 

реакції 2 А + 3 D = С.  
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2. Швидкість хімічної реакції зростає у  2,5 рази при збільшенні температури від 20 до 

30ºС. В скільки разів збільшиться швидкість цієї реакції при збільшенні температури від 10 

до 50ºС.  

3. Реакція  2 А + В = С у рівноважному стані має наступні концентрації речовин: [A]р = 

0,05 моль/л; [В]р = 0,08 моль/л; [С]р = 0,5 моль/л. Визначити  константу рівноваги процеса та 

вихідні концентрації реагентів?  

 

Варіант № 4 

1. Що називається хімічною рівновагою? Сформулювати  принцип Лє-Шательє. Запи-

сати константу рівноваги для реакції 5 А + 8 В = 3 С + 4 D. 

2. Енергія активації реакції  А +  В = С дорівнює 70,5 кДж/моль. При використання ка-

талізатора енергія активації знижується до  50,3 кДж/моль. Визначити наскільки збільшиться 

швидкість цієї реакції з використанням каталізатора при температурі 50ºС. 

3. Для реакції 2А + В = С було встановлено, що при збільшенні А в 2 рази швидкість 

реакції зростає у 8 разів, при збільшенні В  у 3 рази  швидкість реакції зростає у 9 разів. За-

писати кінетичне рівняння цієї реакції.  

 

Варіант № 5 

1. Сформулювати  правило Вант-Гоффа. Записати математичний вираз для співвідно-

шення швидкостей реакції при різних температурах. 

2. Для реакції 3 А + 2 В = 2 С записати вираз закону діючих мас. Яким чином зміниться 

швидкість реакції за умови зменшення об’єму реагуючої газової суміші у 2 рази? 

3. Записати вираз  закону діючих мас для хімічної рівноваги реакції 3 А + 2 В = 4 С + D. 

Яким чином змінення тиску вплине на хімічну рівновагу, якщо речовини  А, В і С – газоподі-

бні, а D – кристалічна.  

 

Варіант № 6 

1. Що називається каталізатором?  Який механізм дії каталізаторів? 

2. При збільшенні температури від 30 до 40º С швидкість реакції А + В = С зростає в 3 

рази. Визначити в скільки разів збільшиться швидкість реакції за умови збільшення темпера-

тури від 10 до 80 º С. 

3. Реакція 2 А + 3 В - 3 С  - ендотермічна. У який бік зміститься рівновага при збіль-

шенні температури?  
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КРЕДИТ ІY 

Розчини. 

Тема 1. Дисперсні системи. Класифікація дисперсних систем. Дисперсна фаза, дис-

персійне середовище. Термодинамічна нестійкість дисперсних систем та методи її подо-

лання. Роль дисперсних систем у хіміко-технологічних процесах. Основні поняття про 

розчини.  

Фізико-хімічна система, в якої одна речовина розподілена у вигляді дрібних частинок в 

іншій речовини  називається дисперсна система. Речовина, що розподілена утворює диспер-

сну фазу. Речовина, у якій розподілена дисперсна фаза  називається дисперсійне середовище.  

Обов’язковою умовою утворення дисперсної системи є взаємна нерозчинність обох ре-

човин.  

Таблиця _ Класифікація дисперсних систем за агрегатним станом речовин. 

Дисперсна фаза 
Дисперсійне 

середовище 

Тип дисперсної  

системи 
Приклад 

Рідина Газ Аерозоль Туман, лак для волосся, спреї. 

Тверда речовина Газ Аерозоль Дим, кіптява, пил. 

Газ Рідина Піна Мильна піна, крем 

Рідина Рідина Емульсія Молоко, майонез 

Тверда речовина Рідина Суспензія, 

колоїдний роз-

чин (золь) 

Глина, білок курячого яйця 

Газ Тверда речовина Тверда піна Пемза, вулканічна лава, хліб 

Рідина Тверда речовина Тверда емульсія Перли,  опал 

Тверда речовина Тверда речовина Твердий золь Діаманти, рубіни, бетон, ко-

льорові стекла. 

 

Завдання 1. Поясніть, чому оксид сірки (YI) утворює на повітрі туман, а амоніак – ні? 

Завдання 2. Відомо, що суспензія частинок ґрунту поступово розшаровується, тому що 

частинки осідають на дно посуду, а при стоянні молока зверху збираються вершки. Що буде 

відбуватися з цими дисперсним системами в стані невагомості у космосі ? 

 

Тема 2. Фізико-хімічна природа розчинів. Гідратація іонів. Поняття про кристалогі-

драти. Розчинність. Способи вираження концентрації розчинів. Властивості розчинів не-

електролітів. Вода як слабкий електроліт. Іонний добуток води. Водневий і гідроксиль-

ний показники. Способи вимірювання рН. Загальні відомості про індикатори. Характери-

стика середовища розчинів за допомогою рН. Буферні розчини та їх використання в біо-

логічних дослідженнях. Суть та причини гідролізу солей.  

 

Розчин – це гомогенна термодинамічно стійка система змінного складу, яка містить два 

чи більше компонентів. Рідкі розчини утворюються при розчиненні газуватих, рідких чи тве-

рдих речовин у рідкому дисперсійному середовищі – розчиннику. Крім того існують також 

газуваті розчини – суміші газів та тверді розчини. 

Розчини неелектролітів не проводять електричний струм, тому що вони містять лише мо-

лекули розчиненої речовини і розчинника. При цьому між цими молекулами в розбавлених 

розчинах немає помітної взаємодії, і тому властивості таких розчинів залежать лише від від-

носного числа молекул речовини у розчині, тобто від концентрації. 

Наявність молекул розчиненої речовини змінює деякі характеристику чистого розчин-

ника і ці зміни описуються наступними закономірностями. 
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Перший закон Рауля: відносне зниження тиску насиченої пари над розчином у порів-

нянні з чистим розчинником прямо пропорційне мольній частці розчиненої речовини: 
𝑃0 − 𝑃

𝑃0
=

𝜈1

𝜈1 + 𝜈2
 

де Р0 - тиск пари чистого розчинника; Р - тиск пари розчину; 𝜈1і 𝜈2- число молів розчине-

ної речовини і розчинника відповідно. 

Другий закон Рауля: підвищення температури кипіння і зниження температури замер-

зання розчинів прямо пропорційні молярній концентрації розчину: 

Δ𝑇кип. = 𝐸 ⋅ 𝑚 ,   Δ𝑇зам. = 𝐾 ⋅ 𝑚, 

де Е, К – відповідно  ебуліоскопічна і кріоскопічна сталі, характерні для розчинника, m – 

моляльна концентрація розчину.  

Значення Е і К не залежать ні від концентрації ні від природи розчиненої речовини, а за-

лежать від природи розчинника. Наприклад, для води Е = 0,52 град/моль,  К = 1,86 град/моль. 

Закон осмотичного тиску або закон Г.Вант-Гоффа: осмотичний тиск розчину чисе-

льно дорівнює тому тиску, який чинила б розчинена речовина, якби вона за цієї самої темпе-

ратури перебувала в газуватому стані і займала об’єм, що дорівнює об’єму розчину: 

𝑃осм. = 𝐶𝑀 ⋅ 𝑅 ⋅ 𝑇 

де  СМ – молярна концентрація, R – універсальна газова стала; Т – абсолютна температура. 

Для електролітів закон Вант-Гоффа набуває вигляду: 

𝑃осм. = 𝑖 ⋅ 𝐶𝑀 ⋅ 𝑅 ⋅ 𝑇 

Такий же самий додатковий множник – ізотонічний коефіцієнт-  з’являється і в законах 

Рауля. Причому для розчинів солей, кислот і основ   i > 1.   

 

Розв’язати завдання у відповідності до варіанту, вказаному викладачем. 

 

Варіант № 1 

1. Дайте визначення нормальній концентрації розчину. Скільки грамів цинк сульфату 

міститься у 200 мл 0,2 М розчину? Обчисліть нормальність цього розчину.  

2. Що називається іонним добутком води? Яке значення іонного добутку води при 22˚С? 

Складіть молекулярні та іонні рівняння реакцій добування наступних слабких кислот та ос-

нов з розчинів їх солей: H2S,  CH3COOH, Fe(OH)3, Cu(OH)2. 

3. Для солі рубідій ацетату складіть рівняння  гідролізу у молекулярній, іонній і скороче-

ній іонній формі, зазначте рН середовища. 

4. Порівняйте, який розчин буде мати більший осмотичний тиск: 0,1 М розчин кухонної 

солі (NaCl) чи 0,1 М розчин глюкози (С6Н12О6). 

5. Сформулюйте основну умову утворення дисперсних систем. Чи можна отримати дис-

персну систему солі у воді і керосині? 

 

Варіант № 2 

1. Що таке мольна частка розчину? На нейтралізацію 31 мл 0,16 н причину основи потрі-

бно 217 мл розчину сульфатної кислоти. Визначити нормальність розчину цієї кислоти. 

2. У чому полягає суть теорії електролітичної дисоціації? Попарно змішали розчини ре-

човин: 

NaCl  і  CH3COOH 

K2S  і  HCl 

Ba(NO3)2  і  Na2SO4 

Між якими з них відбудуться реакції обміну? Складіть іонні рівняння реакцій. 

3. Що таке рОН? Як його визначити? Для солі кальцій ацетату напишіть рівняння гідро-

лізу в іонній, молекулярній і скороченій іонній формах. Зазначити рН середовища. 

4. Осмотичний тиск розчину гемоглобіну, що містить 0,2 г в 20 мл води дорівнює 0,0038 

атм. Розрахувати молекулярну масу гемоглобіну. Температура розчину 25˚С. 
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5. Який тип системи буде утворено, якщо дисперсною фазою є тверда речовина, диспер-

сійним середовищем - рідина? Наведіть приклади. 

 

 

Варіант № 3 

1. В чому полягає перший закон Рауля? Яку кількість калій нітрату треба взяти для при-

готування 400 мл 0,2 н розчину? 

2. Що називається добутком розчинності? Наведіть приклади. Складіть іонні форми рів-

няння реакцій: 

а) отримання алюміній тригідроксиду з його солі; 

б) розчинення алюміній тригідроксиду в соляній кислоті; 

в) розчинення  алюміній тригідроксиду в їдкому калі 

3. Які солі підлягають гідролізу? Наведіть приклади. Для солі натрій карбонат складіть 

рівняння гідролізу у молекулярній, іонній та скороченій іонних формах. Зазначте рН середо-

вища. 

4. Скільки молей неелектроліту повинен мати розчин, щоб його осмотичний тиск при 

0˚С дорівнював  1 атм? 

5. Який тип дисперсної системи буде утворено, якщо дисперсною фазою є газ, а диспер-

сійним середовищем – тверда речовина? Наведіть приклади. 

 

Варіант № 4 

1. Які розчини називають насиченими, ненасиченими, пересиченими? До 3 л 10% роз-

чину нітратної кислоти, густина якого 1,054 г/см3 додали 5 л 2%розчину з густиною 

1,009 г/см3. Обчислити процентну і молярну концентрації отриманого розчину. 

2. Що таке рОН? Яким чином він пов’язаний з рН? Закінчіть реакції і напишіть їх в іон-

ному вигляді: 

CuCl2  +  NaOH  = 

BiCl3  +  H2S  = 

NaHCO3  +  NaOH  = 

3. Які солі називають гідролітично лужними? Наведіть приклади. Для солі літій сульфіт 

складіть рівняння гідролізу у молекулярній, іонній та скороченій іонній формах, зазначити 

рН середовища. 

4. У якому масовому відношенні треба змішати воду і метиловий спирт (CH3OH), щоб 

отримати суміш, що замерзає при  -20˚С  (К(Н2О) = 1,86). 

5. Який тип дисперсної системи буде утворено, якщо дисперсною фазою є рідина, а дис-

персійним середовищем – тверда речовина? Наведіть приклади. 

 

Варіант № 5 

1.  Що таке розчин? Для протруєння насіння сулемою (HgCl2) використовують її розчин 

0,1% концентрації. Скільки сулеми потрібно взяти для приготування 12 л розчину, густина 

якого 1,11 г/см3? 

2. Що таке буферні розчини? Наведіть приклади. Напишіть молекулярні та іонні рів-

няння реакції, що відбуваються в розчинах між: 

кальцій хлоридом та амоній карбонатом; 

кальцій сульфатом та соляною кислотою; 

кальцій бромідом і калій карбонатом. 

3. Від яких факторів залежить ступінь гідролізу? Для солі амоній сульфату складіть рів-

няння гідролізу у молекулярній, іонній і скороченій формах, зазначте рН середовища. 

4. Розчин містить 2,1 г калій гідроксиду у 250 г води замерзає при  -0,519ºС. Обчисліть 

ізотонічний коефіцієнт цього розчину, якщо К(Н2О) = 1,86. 

5. Який тип дисперсної системи буде утворено, якщо дисперсною фазою є тверда речо-

вина, а дисперсійним середовищем –  теж тверда речовина? Наведіть приклади. 
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