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Вступ 

Тексти лекцій з дисципліни “Хімія" призначені для студентів, що 

навчаються за напрямом підготовки "Галузеве машинобудування". 

У викладені матеріалу лекцій основна увага приділялася розчинам і 

процесам, які відбуваються в розчинах, а також вивчення властивостей 

металів і сплавів. 

Тексти лекцій складаються із 10 тем. Багато матеріалу, що міститься в 

даних текстах лекцій призначений для самостійного опрацювання 

студентами. Кожна тема закінчується контрольними питаннями, що дасть 

змогу більш глибоко зрозуміти і запам’ятати матеріал, засвоїти суть питань, 

які розкриваються в даній темі. Список рекомендованої літератури, що 

наведений в кінці текстів лекцій дасть змогу отримати додаткову інформацію 

з питань, що вивчаються в курсі хімії. 

Матеріал, що міститься в текстах лекцій покликаний допомогти 

студентам розібратися в складних питаннях. 
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Лекція  1. Розчини. 

1.1. Основні поняття теорії розчинів 

 

      Визначення. Розчин — це гомогенна система, яка складається з двох або 

більше компонентів: розчинника, розчинених речовин і продуктів їх 

взаємодії. 

Гомогенність розчинів обумовлена тим, що під час їх утворення внаслідок 

взаємодії з розчинником розчинена речовина подрібнюється до 

молекулярного або атомного рівня, тобто розміри часток розчиненої 

речовини, поділених між молекулами розчинника, не перевищують 10-9м. 

Такі розчини називаються істинними. Розчини, в яких частки розчиненої 

речовини мають розмір від 10-9 м до 10-7 м, є колоїдними, а більше 10-7 — 

грубодисперсними. Істинні розчини прозорі, легко проходять через фільтр. 

Розчини бувають рідкими, твердими та газоподібними. Прикладами 

рідких розчинів є розчини солей, цукру та спирту у воді, йоду в спирті та ін., 

твердих — сплави (розчини одного або кількох металів у іншому). 

Газоподібними розчинами є повітря та інші суміші газів. 

Теплові ефекти під час розчинення. Фізикохімія процесу розчинення. 

Утворення багатьох розчинів супроводжується тепловими ефектами. Так, 

під час розчинення у воді лугів або кислот теплота видаляється, а під час 

розчинення багатьох солей — поглинається. Чому це відбувається? 

   Д. Менделєєв створив гідратну теорію розчинів, яка пояснює хімічну 

природу процесу розчинення. Згідно з цією теорією під час розчинення 

утворюються сольвати — нестійкі хімічні сполуки розчиненої речовини з 

розчинником (у разі водних розчинів — гідрати). Гідратна теорія розчинів 

Д.Менделєєва та електролітичної дисоціації Арреніуса є основою сучасної 

теорії розчинів. 

   Сучасна теорія розчинів розглядає розчинення як сукупність таких 

процесів:  

1) взаємодія розчинника з частками розчиненої сполуки — сольватація; 

2) руйнування структури розчиненої речовини — руйнування кристалічних 

граток — іонізація; 3) розподіл сольватованих часток у об'ємі розчинника — 

дифузія. 
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   Перший процес — утворення зв'язків — супроводжується виділенням 

теплоти (позитивний тепловий ефект). Другий — руйнування зв'язків — 

відбувається з поглинанням теплоти (негативний тепловий ефект). Залежно 

від співвідношення значень цих теплових ефектів процес розчинення 

речовини може бути екзо- або ендотермічним. 

   Кристалогідрати. Підтвердженням існування процесу сольватації є 

утворення кристалогідратів. Так, під час розчинення білого сульфату міді (ІІ) 

СuSO4 у  воді утворюється розчин синього кольору. 

Якщо його обережно   випарувати,   залишаються кристали синього 

кольору, до складу яких входять СuSO4 і вода в співвідношенні 1 моль 

СuSO4 і 5 моль Н20.   У   разі   більш   інтенсивного нагрівання   кристалів   

виділяється вода і залишається порошок білого  кольору — сульфат міді (II). 

Кристалічні речовини, до складу яких входить певне число молекул води 

(кристалізаційна вода), називають кристалогідратами. 

 Приклади кристалогідратів СuSO4 • 5Н20 — мідний купорос, FeSO4 • 7Н20 

— залізний купорос, СаSO4• 2Н20 — гіпс, Na2 SO4• 10Н2О — глауберова сіль 

тощо. 

Доказом реальності процесу дифузії є рівномірне забарвлення розчинів 

під час розчинення забарвлених речовин. 

Розчинення є фізико-хімічним процесом. Розчини мають властивості 

механічних сумішей і хімічних сполук. Виняток становлять газоподібні 

розчини, які є механічними сумішами. 

1. 2.  Розчинність 

Є речовини, які змішуються між собою в будь-яких співвідношеннях, 

наприклад вода та етиловий спирт. Тверді речовини, більшість газів і рідких 

речовин розчиняються у воді в певних співвідношеннях. Так, при 20 °С у 

воді масою 100 г може розчинитися сульфат міді (II) СuS04, маса якого не 

перевищує 20,7 г. 

Розчин, у якому речовина більше не розчиняється за даної температури, 

називається насиченим. Наприклад, у воді масою 100 г при Т = 20 °С 

розчиняється хлорид натрію масою 36 г. Більше хлориду натрію в цьому 

розчині розчинитися не може, тобто маємо насичений розчин. 
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     Розчин, у якому речовина ще може розчинятися за даної тем-

ператури, називається ненасиченим. Наприклад,  якщо  у  воді  масою  100 г  

розчинити  хлорид  натрію  масою  20 г  при Т = 20 °С, утвориться 

ненасичений розчин. У цьому розчині за такої ж температури може ще 

розчинитися хлорид натрію масою 16 г. 

     Поняття «насичені» і «ненасичені розчини» не слід ототожнювати з 

поняттям "концентровані" і "розведені розчини". Існує багато малорозчинних 

речовин (Са(ОН)2, СаSO4 тощо), насичені розчини яких мають низьку 

концентрацію розчиненої речовини. 

Здатність речовини, змішуючись з іншою речовиною, утворювати 

гомогенні системи, називається розчинністю. 

Досить часто розчинність твердих та рідких речовин визначають масою 

речовини, яка може розчинитися в 100 г розчинника за певної температури. 

Розчинність газів визначають об'ємом газу, який може розчинитись в  1 л  

розчинника за певної температури. 

   Залежність розчинності речовин від їх природи. Залежність розчинності 

речовин від їх природи можна описати емпіричним правилом: подібне 

розчиняється в подібному. Як правило, речовини іонної природи (солі, луги) 

або речовини, молекули яких є полярними (кислоти), добре розчиняються у 

полярних розчинниках, наприклад у воді. 

   Органічні речовини, молекули яких є полярними (спирти, карбонові 

кислоти, альдегіди), розчиняються у воді, якщо їх вуглеводневий радикал 

(гідрофобна частина) невеликий. Зі збільшенням довжини вуглеводневого 

радикалу розчинність цих речовин у воді зменшується. Із гомологічного ряду 

насичених одноатомних спиртів добре розчиняються у воді перші три 

сполуки: метанол, етанол, пропанол. Із гомологічного ряду насичених кар-

бонових кислот у воді розчиняються всі кислоти до пальмітинової 

С15Н31СООН. Це пов'язано з більшою полярністю молекул кислот, та 

більшим числом водневих зв'язків, які утворюють молекули органічних 

кислот та більшим числом водневих зв'язків, які утворюють молекули 

органічних кислот з водою, порівняно із спиртами.   Речовини молекулярної 

неполярної будови добре розчиняються в неполярних або малополярних 

розчинниках, погано — у воді (йод розчиняється в органічних розчинниках і 

не розчиняється у воді). 
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    Залежність розчинності від температури. Розчинність більшості 

твердих речовин з підвищенням температури збільшується. Наприклад, 

розчинність хлориду натрію NаСІ з підвищенням температури зростає 

незначно, сульфату магнію МgSO4— більш помітно, а нітрату калію КNOз — 

значно. 

  Взаємна розчинність рідин зростає з підвищенням температури. Це 

збільшення триває до того часу, поки температура не досягне значень, за 

яких рідини змішуються в будь-яких пропорціях. 

        Розчинність газів, навпаки, зменшується з підвищенням температури. 

Якщо налити в стакан холодної води і поставити на стіл, через деякий час на 

його стінках з'являться бульки газу. Це пояснюється тим, що при збільшенні 

температури розчинність газів у воді зменшилась і вони виділилися. 

   Залежність розчинності від тиску. Тиск впливає лише на розчинність 

газів. У разі збільшення тиску їх розчинність зростає, зменшення — 

знижується. Якщо відкрити пляшку з мінеральною водою, де оксид вуглецю 

(IV) розчинено за умов підвищеного тиску, тиск у пляшці знизиться, 

розчинність газу С02 зменшиться і він виділиться з розчину — вода ніби 

закипить. 

Запитання для самоконтролю: 

1. Які системи називають розчинами? 

2. Які процеси відбуваються під час розчинення? 

3. Від яких факторів залежить розчинність речовин? 

1.3. Способи вираження складу розчинів 

Склад розчину виражають концентрацією розчиненої речовини або 

часткою розчиненої речовини (табл. 26). Концентрація розчиненої речовини. 

Розрізняють такі концентрації речовини в розчині: молярну, масову, об'ємну. 

Молярна концентрація розчиненої речовини — це фізична величина, що 

визначається відношенням кількості розчиненої речовини до об'єму розчину 

(див. табл. 2)Наведемо приклади назв розчинів різної молярної концентрації, 

моль/л: 1,000 (1М) — молярний; 2,000 (2 М) — двомолярний; 0,100 (0,1 

М) — децимолярний; 0,200 (0,2 М)   — дводецимолярний;  0,030 (0,03 М) 

— трисантимолярний 

Масова концентрація розчиненої речовини — це фізична величина, що 

визначається відношенням маси розчиненої речовини до oб’єму  розчину (див. 

табл.1). 



8 
 

Слід звернути увагу, що масова концентрація речовини позначається тією 

ж літерою, що й густина. У разі розрахунку масової концентрації речовини в 

однокомпонентній системі (тобто чистої речовини) ці поняття («масова 

концентрація» і «густина речовини») збігаються. 

Часто поняття «масова концентрація» використовують неправильно, маючи 

на увазі масову частку речовини в розчині. 

Об'ємна концентрація розчиненої речовини — це фізична величина, що 

визначається відношенням об'єму розчиненої речовини до об'єму розчину 

(див. табл. 1). 

Частка розчиненої речовини. Розрізняють такі частки розчиненої 

речовини: молярну, масову та об'ємну. Найбільш вживаною є масова частка. 

 

Таблиця 1. Вираження складу розчинів 
 

Характе- 

ристика 

Концентрація Частка 

Моля- 

рна 

Масов

а 

Об’ємна Молярна Масова Об’ємн

а 

Символ c ρ σ χ ω φ 

Вимова Це Ро Сигма Хі Омега Фі 

 

Визна- 

чальне  

рівнян-

ня 

c

=
yреч

Vрозч
 

ρ

=
mреч

Vрозч
 

σ =
Vреч

Vрозч
 χ =

yреч

Vрозч
 ω

=
mреч

Vрозч
 

φ

=
Vреч

Vрозч
 

Одиниці 

 вимірю- 

вання: 

Cl 

моль·

м−3 
кг·м−3 

Безроз- 

мірні  

одиниці 

Безроз- 

мірні 

одиниці 

Безроз- 

мірні 

одиниці 

Безроз- 

мірні 

одиниці 
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        Молярна частка розчиненої речовини — це фізична величина, що 

визначається відношенням кількості розчиненої речовини до суми кількостей 

усіх компонентів розчину (див. табл. 1). 

Масова частка розчиненої речовини — це фізична величина, що 

визначається відношенням маси розчиненої речовини до маси всього розчину 

(див. табл. 1). 

Слід звернути увагу, що ця величина тотожна з масовою часткою 

речовини в суміші.  

Водні розчини з різною масовою часткою розчиненої речовини мають 

різну густину. 

Об'ємна частка розчиненої речовини — це фізична величина, що 

визначається відношенням об'єму розчиненої речовини до суми вихідних 

об'ємів усіх компонентів розчину (див. табл. 1). 

Слід звернути увагу, що коли сума вихідних об'ємів усіх компонентів 

розчинів дорівнює об'єму утвореного розчину, то об'ємна частка тотожна 

об'ємній концентрації розчину.  

Значення розчинів. У природі, житті та діяльності людини й усіх живих 

організмів розчини мають важливе значення. Адже засвоєння поживних 

речовин людиною, тваринами, рослинами пов'язане з процесами розчинення. 

Усі важливі фізіологічні рідини (кров, лімфа та ін.) є розчинами. Розчини 

використовуються в гідрометалургії для одержання металів, у хімічній про-

мисловості для виготовлення кислот, лугів, солей, у харчовій промисловості, 

побуті (приготування їжі, прання, сангігієна). 

Запитання для самоконтролю: 

1. В яких одиницях виражається концентрація розчинів? 

2. Що таке масова частка? 

3. Яке співвідношення масової і об’ємної частки? 

1.4. Дисперсні системи  

       Під час вивчення неорганічної хімії ви дістали початкові уявлення 

про розчин і протікання процесу розчинення речовин у воді.  Вам відомо 

також, що при змішуванні речовин з водою не завжди утворюються 

однорідні (гомогенні) системи. Однорідність — характерна 

властивість розчинів. Багато речовин з водою утворюють каламутні на 
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вигляд неоднорідні (гетерогенні) системи, які називаються 

суспензіями і емульсіями.   

 Під час розчинення речовини подрібнюються, або диспергуються. У 

зв'язку з цим розчини, суспензії, емульсії називають дисперсними 

системами. 

Існують різні дисперсні системи, в яких в одній речовині 

(дисперсному середовищі) розподілена (диспергована) у вигляді дрібних 

частинок інша речовина. Дисперсне середовище може бути у вигляді 

газу, рідини і твердої речовини. У різних агрегатних станах може бути і 

диспергована речовина. Приклад дисперсної системи — дим або пил в 

атмосфері. У цьому разі середовище дисперсної системи — повітря 

(суміш газів), а частинки—дуже подрібнені тверді речовини. 

Середовищем може бути газ (повітря) ,  а диспергованими частинками—

дрібні крапельки рідини (туман). Різні аерозолі також є дисперсними 

системами. Середовищем у них є газ, в якому дисперговані тверді або 

рідкі частинки. 

За ступенем дисперсності, тобто за величиною частинок, розподілених                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                            

у дисперсному середовищі, розрізняють грубодисперсні і 

тонкодисперсні системи. 

Найбільше значення в практиці мають дисперсні системи,  в яких 

дисперсним середовищем є вода або інші рідини. Ці системи залежно від 

розмірів частинок поділяють на істинні розчини (або просто розчини), 

колоїдні розчини і грубодисперсні і  системи (суспензії та 

емульсії).  

Істинні розчини також належать до дисперсних систем. Розміри 

диспергованих частинок в них дуже малі. Діаметр цих частинок менше 1 

нм. Саме тому істинні розчини — однорідні системи, в яких частинки 

розчиненої речовини не можна спостерігати навіть за допомогою 

ультрамікроскопа. 

Найбільш поширений розчинник — вода. Крім води, як розчинник 

використо-вують й інші рідини. Так, жири не розчиняються у воді, але 

розчиняються в бензині, тетрахлорметані ССІ4 та в інших  органічних  

розчинниках, які використовують для видалення жирових плям на 

тканинах, виділення олії з насіння і т. д. Для розчинення різних лаків і 

фарб застосовують спирт, ацетон та інші розчинники.                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                          



11 
 

Велике значення мають і колоїдні розчини, які відрізняються від істинних 

розчинів  розмірами   частинок розчиненої речовини і мають специфічні 

властивості. Якщо в істинних розчинах діаметр  частинок  менш як  1нм,  

то  розмір  частинок  у  колоїдних розчинах становить від 1 до 100 нм. Ці 

частинки звичайно складаються із безлічі молекул або атомів. 

Оскільки розміри молекул деяких високомолекулярних речовин 

перевищують 1 нм, то розчини цих речовин, наприклад білків, відносять 

до колоїдних розчинів. З курсу загальної біології вам відомо, що частинки 

таких розмірів можна виявити за допомогою ультрамікроскопа. В 

ультрамікроскопі використовується принцип розсіювання світла, завдяки 

чому колоїдні частинки в ультрамікроскопі у вигляді яскравих точок 

виділяються на темному фоні. 

Колоїдні розчини утворюються від розчинення у воді деяких 

високомолекулярних речовин, наприклад білків. Їх  також дістають в 

результаті деяких хімічних реакцій. Так, при взаємодії розчинів силікатів з 

кислотами виділяється кремнієва кислота, яка з водою утворює колоїдний 

розчин. 

 Характерна властивість колоїдних розчинів — їх  прозорість. У цьому 

їх  подібність до істинних розчинів. Але якщо крізь колоїдний розчин 

пропустити промінь світла, то утворюється світний конус . Цим вони 

відрізняються від істинних розчинів.  

На відміну від суспензій і емульсій колоїдні розчини відстоюються 

тривалий час. Це пояснюється тим, що частинки колоїдних розчинів 

порівняно малі і перебувають у постійному русі. 

Може виникнути запитання: чому від взаємних зіткнень колоїдні 

частинки не злипаються? Це пояснюється тим, що речовина в колоїдному, 

тобто в подрібненому, стані має велику поверхню зіткнення і адсорбує або 

позитивно, або негативно заряджені іони. Наприклад, під час добування 

кремнієвої кислоти ї ї  молекули адсорбують силікат-іон SіО3
2- , які 

утворюються в розчині: 

                    nН2SO3 +mSіО3
2-  = [Н2 SіОз]n*mSіО3

2-   

Частинки з однойменними зарядами взаємно відштовхуються і тому не 

злипаються. 
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Під час нагрівання, а також введення електролітів колоїдні частинки 

втрачають заряд, починають злипатися, укрупнюватись, а потім осідають. 

Злипання колоїдних частинок дістало назву коагуляції. 

  Колоїдні розчини дуже поширені в природі і відіграють важливу роль у 

фізіологічних процесах. Так, білок яйця, плазма крові — колоїди. Колоїдні 

розчини є також у грунті. Багато продуктів харчування (молоко, какао) — 

також колоїдні розчини. До колоїдів належать різні клеї, лаки і фарби. 

Багато речовин у колоїдному стані використовують як каталізатори. 

Дуже подрібнені фарби мають кращу покривну властивість. 

   Деякі колоїдні розчини під час коагуляції утворюють драглеподібну 

масу, яку називають гелем (драглем). Наприклад, З %-ний розчин агару в 

теплій воді перетворюється в гель. Це пояснюється тим, що колоїдні 

частинки зв'язують із розчину значну кількість молекул води. Приклади 

гелів вам відомі з повсякденного життя — це желе, мармелад, м'ясний 

холодець, кисле молоко та ін. 

Гелі нестійкі, бо вода, зв'язана з колоїдними частинками, з часом або 

від нагрівання відокремлюється. Так із кислого молока добувають 

сироватку і сир. Процес самовільного виділення води із гелю називають 

синерезисом. 

Питання для самоконтролю: 

1. Як залежить  розчинніть речовин від типу зв’язку? 

2. В яких одиницях виражається концентрація розчинів? 

3. Що таке масова частка? 

4. Яке співвідношення масової і об’ємної частки? 
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Лекція 2. Електролітична дисоціація. 

2.1. Електролітична дисоціація. 

Після винаходу в 1800 р. гальванічного елемента італійцем А.Вольта (1745 

– 1827) вчені різних країн почали поглиблено вивчати хімічну дію 

електричного струму. Англійці В.Нікольсон (1753 – 1815) і Н.Карлейль (1778 – 

1840) здійснили електроліз води, англієць Г.Деві (1778 – 1829) у 1803 р. 

одержав лужні та лужноземельні метали (К, Na, Ва, Са, амальгами Sr і Mg) 

електролізом розплавлених лугів і солей. 

У 1830 р. англієць М.Фарадей (1791 – 1867) відкрив закони електролізу. 

Він ввів терміни, які і зараз широко вживаються (катод і анод, електроліт і 

неелектроліт, йон, катйон і анйон, електрохімічний еквівалент). Катодом він 

називав негативно заряджений електрод, анодом – позитивно заряджений 

електрод, електролітами – речовини, які розкладаються електричним струмом 

на йони. Однак останнє визначення було помилковим. Катйонами та анйонами 

він вважав йони, які розряджаються на катоді та аноді. 

Швед С.Арреніус (1859 – 1927) у результаті експериментальних 

досліджень розробив теорію електролітичної дисоціації, за що йому в 1903 р. 

було присуджено Нобелівську премію. Він довів, що розклад речовин в розчині 

на йони відбувається і без дії електричного струму. У цей же час Д.Менделєєв 

сформулював гідратну теорію розчинів, згідно з якою під час розчинення 

речовини відбувається сольватація – поєднання молекул розчиненої речовини з 

молекулами розчинника, внаслідок чого утворюються сольвати (у водних 

розчинах – гідрати). На перший погляд ці дві теорії здавалися протилежними, 

але в 1888 – 1891 рр. вони були об’єднані в одну – сучасну теорію 

електролітичної дисоціації працями російських вчених І. Каблукова (1857 – 

1942) і В. Кистяковського (1865 – 1952). 

2.2. Основні положення теорії електролітичної дисоціації. 

Фактами, які передували створенню теорії електролітичної дисоціації, були 

проходження електричного струму через водні розчини або розплави деяких 

речовин, відсутність електричної провідності цих речовин у твердому або 

рідкому стані, а також залежність електричної провідності розчинів від 

концентрації розчиненої речовини. 

Як відомо, провідниками електричного струму є метали в твердому і 

розплавленому станах. Дистильована вода, тверді солі та луги, безводні кислоти 

не проводять електричний струм, водні розчини цих солей, кислот і лугів, а 

також розплавлені солі та основи – проводять. Розведення водних розчинів цих 

речовин збільшує їх електричну провідність. 
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У чому полягає причина цих явищ? Якщо порівняти електричну 

провідність речовин у водному розчині, твердому, рідкому (тобто 

розплавленому) станах та їх внутрішню будову, можна виявити такі 

закономірності: 

1. Усі тверді речовини неметалічної будови не проводять електричний 

струм. 

2. У рідкому, тобто розплавленому, стані електричний струм, крім 

металів, проводять речовини з йонним типом хімічного зв’язку – солі, луги. 

Рідкі речовини з ковалентним типом зв’язку (полярним і неполярним) 

електричний струм не проводять (неорганічні кислоти, вода, органічні 

речовини – вуглеводні, спирти, кислоти тощо). 

Основними поняттями теорії є «електроліти», «неелектроліти», 

«електролітична дисоціація», «механізм електролітичної дисоціації», «ступінь 

електролітичної дисоціації». 

Електроліти – це речовини, які під час розчинення у воді (або іншому 

полярному розчиннику) чи розплавлення розпадаються на йони, і тому їх 

розчини або розплави проводять електричний струм. 

Неелектролітами називаються речовини, які під час розчинення чи 

розплавлення не розпадаються на йони і тому їх розчини (розплави) не 

проводять електричний струм. 

Електролітична дисоціація – це процес розпаду на йони речовини під 

час розчинення у воді чи іншому полярному розчиннику або під час 

розплавлення. 

Дисоціація – розпад молекул, йонів, радикалів на частки з меншою масою. 

Залежно від чинника є дисоціація термічна, фотолітична, радіолітична тощо. 

У результаті узагальнення наведених відомостей можна сформулювати 

такі положення електролітичної дисоціації. 

1. Під час розчинення у воді або іншому полярному розчиннику, чи в 

процесі розплавлення електроліту відбувається електролітична дисоціація – 

розпад речовини на йони. 

2. Електролітичній дисоціації в розчинах підлягають речовини з 

йонними або ковалентними полярними зв’язками, в розплавах – лише з 

йонними. 

3. Йони у водних розчинах оточені гідратною оболонкою, тобто 

існують у гідратному стані. 

4. Сильні електроліти у водних розчинах дисоційовані повністю, 

слабкі – частково. 
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5. Дисоціація – процес оборотний. У розчинах встановлюється 

динамічна рівновага між числом молекул або йонних асоціатів, що розпалися 

на йони і знову утворилися. 

Електропровідність розчинів та розплавів електролітів зумовлена наявністю в 

них йонів, що утворилися внаслідок електричної дисоціації. Електроліти – це 

провідники з йонною провідністю.  

Під час розчинення речовин у полярному розчиннику відбувається 

сольватація (у воді – гідратація) – взаємодія речовини з полярними молекулами 

розчинника. Полярні молекули води орієнтовані щодо йонів або полярних 

молекул, які знаходяться у вузлах кристалічних граток розчиненої речовини, і з 

певною силою, що відповідає значенню діелектричної проникності води, 

притягують їх до себе. Якщо сила притягання цих йонів (молекул) до молекул 

води перевищує силу їх міжйонного притягання або притягання атомів у 

полярній молекулі розчиненої речовини, відбувається йонізація – розпад 

речовини на йони. У результаті сольватації йонна сполука (NаСl, NaOH) 

переходить у розчин у вигляді сольватованих (гідратованих) йонів. 

З кожним йоном зв’язані одна або кілька молекул розчинника (води). 

Звичайно молекули розчинника не беруть участі в хімічних реакціях 

електролітів; у цьому разі їх не враховують, складаючи хімічні рівняння. 

Полярні молекули (H₂SO₄, НС1) під час сольватації йонізуються і подібно 

до йонних сполук переходять у розчин у вигляді сольватованих йонів. 

Сполуки з ковалентним неполярними або малополярними зв’язками під 

дією розчинників не йонізуються і тому їх розчини не проводять електричний 

струм, вони не є електролітами. 

Йони відрізняються від нейтральних атомів або молекул наявністю 

електричного заряду, а також іншими властивостями. Наприклад, металічний 

натрій бурхливо реагує з водою, а йони натрію не діють на воду. Йони хлору не 

мають запаху, кольору та інших властивостей газоподібного хлору. Різні 

властивості атомів та йонів одного й того ж елемента пояснюються відмінністю 

їх електронної будови. 

Кожний електроліт утворює два види йонів: позитивні – катйони та 

негативні – анйони. Наприклад, NаС1 під час розчинення у воді розкладається 

на натрій-йон Na+ і хлорид-йон С𝐥−, НNO₃ – на водень-йон Н+ і нітрат-йон 

𝐍𝐎𝟑
− тощо. У розчині йони хаотично рухаються. Зустрічаючись, вони 

притягуються один до одного і утворюють молекули або йонні асоціати. В 

розчині електроліту встановлюється динамічна рівновага між числом молекул 

або йонних асоціатів, що розпадаються на йони за одиницю часу і знову 

утворюються. Цей процес записується у вигляді рівнянь електролітичної 

дисоціації: 
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У рівнянні електролітичної дисоціації замість знаку рівності ставиться знак 

оборотності ⇆. 

Отже, механізм електролітичної дисоціації – це єдність протилежних 

процесів: сольватації та йонізації, йонізації та асоціації. У процесі сольватації 

утворюються нові хімічні зв’язки. Під час йонізації хімічні зв’язки руйнуються. 

Сольватація є причиною йонізації. Йонізація є наслідком сольватації. 

У розплавах йонних речовин причиною руйнування кристалічних граток 

та йонізації речовини є температура – певна для кожної речовини (температура 

плавлення). 

Механізм проходження електричного струму через розчин або розплав 

електроліту. Електричний струм – це рух заряджених частинок. У металах – 

речовинах з металічним типом кристалічних граток є вільний електронний газ, 

який у разі подання на метал різниці потенціалів рухається у певному 

напрямку. Так метали проводять електричний струм. Метали – це речовини з 

електронною провідністю (провідники першого роду). 

У речовинах з іншим типом кристалічних граток – йонним, атомним або 

молекулярним – частки у вузлах граток коливаються біля своїх положень 

рівноваги і не можуть зрушити зі свого місця (навіть під дією електричного 

струму) доти, доки існують кристалічні гратки. Під час руйнування кри-

сталічних граток електролітів під дією розчинника або високої температури 

утворюються вільні (в розчинах – сольватовані) йони, які набувають здатності 

поступально хаотично рухатися. У разі пропускання через розчин або розплав 

електроліту постійного електричного струму йони рухаються в двох проти-

лежних напрямках: катйони – до негативно зарядженого катода, анйони – до 

позитивно зарядженого анода. 

Розчини електролітів проводять електричний струм внаслідок наявності в 

них йонів. Електроліти – це речовини з йонною провідністю (провідники 

другого роду). 

Не слід повторювати помилку М.Фарадея, стверджуючи, що 

електролітична дисоціація відбувається під дією електричного струму. 

Електролітична дисоціація, тобто розпад на йони, виникає під впливом 

розчинників або температури. Термічна дисоціація може відбуватися під дією 

електричного струму, фотолітична – квантів світла тощо. 

 

Ступінь електролітичної дисоціації. Відношення числа дисоційованих 
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часток до вихідного числа часток розчиненої речовини за певної температури 

називається ступенем дисоціації. Позначення: а (альфа), визначальне рівняння: 

а = n/N, де n – число дисоційованих часток, N – вихідне число часток розчи-

неної речовини. 

Ступінь дисоціації вимірюють у частках одиниці або у відсотках. Якщо 

ступінь дисоціації дорівнює 0,5, або 50%, значить, половина всіх молекул 

розпалася на йони, якщо 1, або 100% – розклалися усі молекули. 

Ступінь дисоціації залежить від природи розчиненого електроліту і 

розчинника, концентрації розчину, температури. Тому разом із ступенем 

дисоціації електроліту завжди слід вказувати його концентрацію та 

температуру. Наприклад, ступінь дисоціації 0,05 М сірчаної кислоти за 

температури 18 °С дорівнює 58%. 

Сильні електроліти. Електроліти, ступінь дисоціації яких навіть у 

відносно концентрованих розчинах великий (понад 30%), називають сильними. 

Сильні електроліти практично повністю дисоціюють на йони в розчинах будь-

якої концентрації. Сильними електролітами є більшість солей, кислоти НСlO₄, 

НNO₃, Н₂SО₄, НС1, НВr, НІ і луги NаОН, КОН, Са(ОН)₂, Ва (ОН)₂. 

Слабкі електроліти. Електроліти, ступінь дисоціації яких навіть у 

розведених розчинах малий (менший 3%), називаються слабкими. До них 

належать переважна більшість органічних і деякі неорганічні кислоти (НСlO, 

Н₂S, H₂СО₃, H₂SiO₃, НСlО₂ та ін.), нерозчинні гідроксиди металів, вода, 

гідроксид амонію. 

Існують ще електроліти середньої сили, ступінь дисоціації яких дещо 

більший 3% (Н₂SО₃, Н₃РО₄, НNО₂, Мg(ОН)₂), але їх здебільшого відносять до 

слабких електролітів. 

Силу кисневмісних кислот можна визначити за формулою 𝐄(ОН)𝐦О𝐧. 

Якщо n < 2 – кислота слабка, n ≥ 2 – сильна. 

Зв’язок сили кислоти з числом атомів кисню, що не входять до складу 

групи ОН−, можна пояснити так. Атом кисню (як більш негативний, ніж атом 

елемента) притягує до себе спільні електронні пари. У результаті електронна 

густина від атома кисню в групі ОН− зміщується до атома елемента. Зв’язок 

між атомами водню та кисню в групі стає більш полярним: 

 
Чим більшим є число атомів кисню, що не входять до групи ОН' ", тим 

полярніший зв’язок між атомами кисню та водню в групі ОН - і сильніша 

кислота (табл. 28). 

Ступінь дисоціації слабких електролітів залежить від їх концентрації в 

розчині: з розведенням розчинів ступінь дисоціації збільшується. 
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Це пояснюється тим, що в розведених розчинах зворотний процес 

дисоціації – асоціація відбувається повільніше внаслідок меншої імовірності 

зіткнення йонів у розведених розчинах. Тому, згідно з принципом Ле-Шательє, 

рівновага оборотного процесу дисоціації зміщується вправо. 

 

2.3. Властивості кислот, основ та солей з точки зору електролітичної 

дисоціації.  

Як відомо, речовини, що належать до певного класу – кислоти, основи, 

солі та ін. мають властивості, характерні для цього класу. 

Кислоти виявляють такі загальні властивості: їх розчини кислі на смак, 

однаково змінюють колір індикаторів, взаємодіють з основами та основними 

оксидами тощо. 

Загальні властивості основ протилежні властивостям кислот – вони 

взаємодіють з кислотами та кислотними оксидами. 

Луги – розчинні у воді основи, характеризуються ще такими загальними 

властивостями: їх розчини милкі, однаково змінюють колір індикаторів, 

роз’їдають тваринні та рослинні тканини. 

Теорія електролітичної дисоціації пояснює ці явища певним характером 

електролітичної дисоціації – кислотним (з утворенням катйонів Н+) чи 

основним (з утворенням анйонів О𝐇−). Тому з точки зору цієї теорії можна 

запропонувати такі визначення кислот, основ та солей. 

Кислоти – це електроліти, які під час дисоціації утворюють катйони 

Гідрогену (інших катйонів не утворюють): 

 
Гідроген-йони у водних розчинах гідратовані. Вони існують у вигляді 

гідроксоній-йонів Н₃О+. Але для спрощення їх записують як Н+. 

Загальні властивості розчинів кислот обумовлені саме катйонами 

Гідрогену Н+. Концентрація цих йонів – кількісна міра кислотності 

середовища. 

Основи – це електроліти, які під час дисоціації утворюють анйони 

гідроксид-йона ОН− (інших анйонів не утворюють): 
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Загальні властивості основ, зокрема розчинів лугів, обумовлені гідроксид-

йонами ОН−. їх концентрація – кількісна міра лужності середовища. 

Солі – це електроліти, які під час дисоціації утворюють катйони залишку 

основи та йони кислотного залишку:   

  

 

Розчини середніх солей не мають однакових для них йонів, тому не 

виявляють загальних властивостей, як розчини кислот або лугів. 

Теорія електролітичної дисоціації пояснює також кислотний характер 

дисоціації кисневмісних кислот та спиртів (з відщепленням йонів Гідрогену Н+ 

а не ОН−); основність кислот взагалі та одноосновність монокарбонових 

кислот; збільшення сили кислот з підвищенням числа атомів Оксигену, 

зв’язаних з атомом неметалу в молекулі кислоти; деякі відмінності власти-

востей лугів і нерозчинних у воді основ, амфотерність, належність солей до 

сильних електролітів. Доведемо це. 

Електролітичної дисоціації' зазнають найбільш полярні зв’язки. У 

молекулах кисневмісних кислот і спиртів найполярнішими є саме зв’язки 

атомів водню з киснем, а не елемента з киснем. Приклад розрахунку полярності 

зв’язків наведено в п. 1.1. Тому під час дисоціації, скажімо, НОСl або С₂Н𝟓ОН 

відщеплюються йони Н+, а не ОН−, і сполуки виявляють властивості кислот, а 

не основ: 

 

Основність кислот визначається числом атомів водню, зв’язаних 
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полярними зв’язками з атомами кисню. Саме тому монокарбонові органічні 

кислоти, незважаючи на велике число атомів водню (більше за одиницю), є 

одноосновними:  

 

Зв’язки атомів Гідрогену з Карбоном у вуглеводневих радикалах є 

малополярними і дисоціації не підлягають. 

З появою в молекулах кислот атомів Оксигену, зв’язаних з атомом 

неметалу подвійним зв’язком, полярність зв’язку О–Н збільшується внаслідок 

перерозподілу електронної густини до атома Оксигену. Саме тому органічні 

кислоти мають більш виражені кислотні властивості, ніж відповідні спирти, а в 

рядах H₂SО₃ – Н₂SO₄ і НСlO – НСlO₂ – НСlO₃ – НСlO₄ ці властивості 

посилюються зліва направо. 

Луги відрізняються від інших основ ступенем дисоціації. Луги – це сильні 

розчинні електроліти, які практично повністю дисоціюють на йони. У лугах 

метали та гідроксид-йони зв’язані йонним зв’язком. Зі зменшенням радіуса 

атома металу, збільшенням його електронегативності та ступеня окиснення 

полярність зв’язку Ме–O в основі знижується, йонний характер зв’язку 

змінюється на ковалентний, здатність до дисоціації, а отже, сила основ 

послаблюється. Нерозчинні у воді основи, крім основ f-елементів, є слабкими 

електролітами. Це – гідроксиди магнію, заліза (II), марганцю (II) тощо. 

Гідроксид амонію є слабким електролітом внаслідок наявності між йонами 

𝐍Н𝟒
+ і ОН- водневого зв’язку N-Н ... О. 

У разі близьких значень полярності зв’язків Ме–O і О–Н гідроксиди 

металів виявляють амфотерні властивості, тобто залежно від умов дисоціюють 

за кислотним або основним типом: 

 
Прикладом амфоліту є також вода: Н₂O ⇆ Н+ + ОН− 

Середні солі (прості, змішані та подвійні) як сполуки з йонним зв’язком є 

сильними електролітами. Вони повністю дисоціюють на йони за одним 

ступенем – рівняння (9)–(12). 

Багатоосновні кислоти та багатокислотні основи, кислі, основні та 

комплексні солі дисоціюють ступінчасто – рівняння (2), (4), (8), (13)–(15). Саме 

тому в розчинах основних солей, крім анйонів кислотних залишків, можуть 

міститься гідроксид-йони ОН− а в розчинах кислих солей, крім катйонів 

металів, Гідроген-йони Н+ – рівняння (14), (15). 

Слід підкреслити, що в розчинах індивідуальних речовин 
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багатоступінчастих електролітів – дисоціація відбувається переважно за 

першим ступенем. Дисоціація за другим ступенем значно менша, ніж за 

першим, а за третім – менша, ніж за другим. Внаслідок цього розчини кислих 

солей містять незначну кількість Гідроген-йонів Н+ – мають слабкі кислотні 

властивості. Розчини основних солей характеризуються невеликою кількістю 

гідроксид-йонів ОН− – виявляють слабкі основні властивості. 

Кислі, основні та комплексні солі є сильними електролітами лише за 

першим ступенем дисоціації. 

Для того щоб дисоціація відбувалася за подальшими ступенями, треба 

створити відповідні умови: з розчинів кислот і кислих солей видалити йони 

водню (шляхом введення йонів ОН−) 

і навпаки, з розчинів основ і основних солей вивести гідроксид-йони 

(шляхом внесення йонів Н+):  

Молекулярні рівняння: 

 
Йонні рівняння: 

 

2.4. Йонні рівняння. 

         Умови, за яких реакції в розчинах електролітів протікають до кінця. У 

водних розчинах сильні електроліти існують звичайно у вигляді йонів. Під час 

зіткнення йони протилежних зарядів притягуються один до одного і утворюють 

йонні асоціати або молекули. Якщо ці асоціати є малодисоційованими сполу-

ками (слабкі кислоти Н₂S, СН₃СООН, вода), малорозчинними (осади) або 

газоподібними речовинами (тобто йони зв’язуються і виводяться з реакційної 

суміші), рівновага реакції зміщується в бік утворення цієї речовини. Отже, 

реакція протікає до кінця. 

Якщо під час змішування розчинів електролітів не виконується жодна з 

перелічених умов зміщення рівноваги, реакція не протікає до кінця, вона є 

оборотною. 

Складання йонних рівнянь. Під час складання йонних рівнянь слід 

дотримуватися такої послідовності: 

а) скласти молекулярне рівняння реакції; 

б) представити його у вигляді повного йонного рівняння, зображаючи 

нерозчинні, малодисоційовані або газоподібні сполуки в молекулярній формі, а 
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дисоційовані – в йонній; 

в) виключити йони, що не беруть участі в реакції. 

Розглянемо приклади складання цих рівнянь. 

1. Утворення малорозчинної сполуки. Візьмемо розчини хлориду 

калію та нітрату срібла. Ці речовини як сильні електроліти у водних розчинах 

існують у вигляді йонів: 

 
Під час змішування цих розчинів катйони срібла зустрічаються з анйонами 

хлору і утворюють нерозчинну сіль – хлорид срібла AgCl, яка випадає в осад. 

Катйони калію та нітрат-йони також зустрічаються, але зв’язок між ними 

не виникає, тому що нітрат калію KNO₃ є сильним електролітом. Йони К+ і 

𝐍𝐎𝟑
− з не беруть участі в реакції. 

Таким чином, під час змішування водних розчинів КС1 і AgNO₃ між 

йонами 𝐀𝐠+ і Cl‾ відбувається реакція, яку можна описати таким скороченим 

йонним рівнянням: 

𝐀𝐠+ + Сl‾ →  AgCl ↓ . 

Скорочене йонне рівняння показує, що при змішуванні розчину будь-якої 

речовини, яка містить йони срібла 𝐀𝐠+, з розчином, що містить хлорид-йони 

Сl‾, рівновага зміщується в бік утворення хлориду срібла AgCl, нерозчиного 

осаду: 

 СаСІ2 +2 АgNО3 =Са(NО3)2 + АgСІ    (молекулярне рівняння);  

 

(повне йонне рівняння) ; 

 (скорочене йонне рівняння). 

2. Утворення малодисоційованої сполуки. Розглянемо реакцію між 

сильною кислотою та лугом (реакція нейтралізації) : 

 

Хлороводнева кислота та гідроксид калію -електроліти. У Розчині вони 

існують у вигляді йонів Н+ і Сl‾, К+ і ОН‾. Під час змішування цих розчинів 

йони Н+ і ОН‾ утворюють малодисоційовані молекули Н₂О, а йони К+ і Сl‾ не 

зазнають змін, оскільки КС1 є сильним електролітом. Йонне рівняння реакції 

нейтралізації має такий вигляд: 

 

Розглянемо реакцію між слабкою кислотою та лугом:  
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Оцтова кислота СН₃СООН – слабкий електроліт і мало дисоціює на йони. 

Тому в йонному рівнянні її записують у молекулярній формі. Гідроксид натрію 

та ацетат натрію – сильні електроліти, вони існують у водних розчинах у 

вигляді йонів. Вода є слабкішим електролітом, ніж оцтова кислота, отже рів-

новага реакції зміщується в бік утворення менш дисоційованої сполуки: 

 (повне йонне рівняння); 

 (скорочене йонне рівняння). 

3. Утворення газоподібної сполуки. 

Розглянемо реакцію між сульфідом Феруму(II) і хлороводневою кислотою: 

         FеS + 2НСІ = Н2S↑  + FeСІ2 

Сульфід заліза (II) нерозчинний у воді, в рівнянні реакції його записують у 

молекулярній формі. Хлороводнева кислота та хлорид заліза (II) – сильні 

електроліти, вони існують у розчинах у вигляді йонів. Сірководень є 

малодисоційованою сполукою. Крім того, він виділяється у вигляді газу. 

Рівновага реакції зміщується вправо:  

Висновки. Реакції обміну в розчинах електролітів протікають у напрямку 

зв’язування йонів. Вони ідуть до кінця, якщо в результаті реакції утворюються: 

а) малодисоційована сполука; 

б) практично нерозчинні речовини (осади); 

в) газоподібні речовини. 

Реакції не протікають до кінця, якщо не виконується хоча б одна з умов. У 

цьому разі утворюється суміш йонів:  

  
Питання для самоконтролю: 

1. Від яких факторів залежить ступінь дисоціації? 

2. Дайте означення кислот, основ, солей з точки зору електролітичної 

дисоціації 
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Лекція 3. Гідроліз солей 

 

3.1.  Водневий показник. 

 Кислотність розчину звичайно виражають через концентрацію гідроген-

йонів. Для зручності замість концентрації гідроген- йонів використовують 

водневий показник рН.  

Вода – слабкий електроліт. Ступінь дисоціації води при 22 °С 𝐚𝐇₂𝐎 = 1, 8 · 

𝟏𝟎−𝟗. Це означає, що у воді об’ємом 1 л (1 л води містить 55 моль води: 1000 г / 

(18 г · моль−𝟏) = 55 моль) при 22 °С тільки 𝟏𝟎−𝟕 моль дисоціює на йони: 

Н₂O ⇆ Н+ + ОН ‾ 

Внаслідок цього утворюється 𝟏𝟎−𝟕 моль гідроген -йонів і 𝟏𝟎−𝟕 моль 

гідроксид-йонів. Таким чином, концентрації гідроген- і гідроксид- йонів у воді 

однакові і при температурі 22 °С дорівнюють [Н+] = [ОН‾] = 𝟏𝟎−𝟕 моль/л. 

Добуток концентрацій гідроген- і гідроксид-йонів називають йонним добутком 

води (𝐈𝐇₂𝐎)- При 22 °С ця величина становить 

 
Йонний добуток води залежить від температури: з її підвищенням він 

збільшується, із зниженням – зменшується. Будь-який розчин кислоти, лугу або 

солі містить гідроген - та гідроксид-йони. Концентрація гідроген -йонів 

визначає кислотність розчину (середовища), а концентрація гідроксид-йонів – 

лужність. 

Розчини, в яких концентрації гідроген - і гідроксид-йонів однакові і 

дорівнюють 10−7 моль/л, називають нейтральними. 

Яхщо до нейтрального розчину додати кислоту (НА ⇆ Н+ +А‾), 

концентрація гідроген-йонів у розчині збільшиться. Внаслідок цього рівновага 

Н₂O ⇆ Н++ОН‾ зміститься вліво, а значить, концентрація гідроксид-йонів 

зменшиться в стільки разів, у скільки зросте концентрація гідроген -йонів. 

Розчини, в яких концентрація гідроген-йонів перевищує концентрацію 

гідроксид-йонів [Н+][ОН‾], називають кислими. Розчини, де концентрація 

гідроген -йонів менша, ніж гідроксид- йонів [Н+][ОН‾], є лужними. 

У кислих і лужних розчинах добуток концентрацій йонів [Н+][ОН‾] – 

стала величина за сталої температури, [Н+][ОН‾] = 𝟏𝟎−𝟏𝟒. Тому, знаючи 

концентрацію одного з цих йонів, можна легко визначити концентрацію 

іншого. Наприклад, знайдемо концентрацію гідроген - і гідроксид-йонів у 

0,01М розчині НС1. Рівняння дисоціації:  

НС1 ⇆ Н+ +С1‾  Будемо вважати, що ступінь дисоціації   



25 
 

 
Кислотність розчину можна визначити за допомогою індикаторів – 

речовин, які змінюють свій колір залежно від рН. Зміна кольору індикатора 

відбувається в певному інтервалі значень рН. Кожний індикатор 

характеризується своїм інтервалом переходу. 

Багато промислових, хімічних і біологічних процесів відбуваються лише за 

певних значень рН розчину. 

3. 2.  Гідроліз солей 

      Характерний приклад оборотних хімічних процесів — гідроліз солей. 

Щоб зрозуміти суть гідролізу солей, на досліді визначають їх відношення до 

води при наявності індикаторів.  Оскільки зміна кольору — це ознака 

хімічної реакції, то можна зробити висновок, що з водою деякі солі не вза-

ємодіють, наприклад хлорид натрію, а деякі взаємодіють, наприклад хлорид 

алюмінію і карбонат натрію. Чим це пояснюється? 

Реакції обміну між деякими солями і водою називаються реакціями 

гідролізу солей (від грец. «гідро» вода, «лізис» — розклад). 

Пригадаємо, що основні умови перебігу реакцій обміну до кінця — 

наявність таких йонів, які у водному розчині зв’язуються. Крім того, вам 

відомо, що вода хоч і мало, але дисоціює на йони. Розглянемо, як 

взаємодіють деякі солі з водою. 

Важливо підкреслити, що звичайно процеси взаємодії солей з водою 

оборотні.  

Означення. Досвід показує, що розчини середніх солей мають лужну, кислу 

або нейтральну реакцію, хоча вони і не містять ні гідроксид, ні гідроксильних 

йонів. Пояснення цьому факту слід шукати у взаємодії солей з водою. 

Розглянемо, наприклад, розчин ацетату натрію CH3COONa, що має лужну 

реакцію. Ацетат натрію як сильний електроліт під час розчинення у воді 

повністю дисоціює на йони Na+ і СН3СОО- . Останні взаємодіють з Н+- і ОН- -

йонами води. При цьому йони Na+ не можуть зв’язати йони ОН- в молекули, 

оскільки NaOH є сильним електролітом і наявний у розчині тільки у вигляді 

йонів. Тим часом ацетат-йони зв’язують йони Н+ з утворенням молекул 

слабкого електроліту — ацетатної кислоти, внаслідок чого нові молекули 

Н2О дисоціюють на Н+- і ОН- -йони. Ці процеси відбуваються доти, доки не 

встановиться рівновага:   

СН3СОО- + Н+ ⇆ СН3СООН; 

   Н2O ⇆ H+ + OH-. 

Сумарне рівняння процесів, що відбуваються одночасно, має вигляд: 
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СН3СОО- + Н2О ⇆ СН3СООН + ОН-. 

  Це рівняння показує, що внаслідок утворення слабкого електроліту 

(ацетатної кислоти) йонна рівновага дисоціації води зміщується і 

створюється надлишок ОН- -йонів, а тому розчин набуває лужної реакції. 

     Взаємодія йонів солі з водою, що приводить до утворення слабкого 

електроліту, називається гідролізом солі.  Як показано в прикладі, розчин 

став лужним внаслідок гідролізу солі CH3COONa. 

Випадки гідролізу солей. Будь-яку сіль можна уявити як продукт 

взаємодії кислоти й основи. Так, ацетат натрію СН3СООNa утворений 

слабкою кислотою СН3СООН і сильною основою NaOH, хлорид 

амонію NH4Cl — слабкою основою NH4OH і сильною кислотою 

НСl;  CH3COONH4 — слабкою кислотою СН3СООН і слабкою 

основою NH4OH, a NaCl — сильною основою NaOH і сильною кислотою 

НСl. 

1. Усі солі, утворені слабкою кислотою і сильною основою, піддаються 

гідролізу. Вони надають розчину лужної реакції (pH > 7). 

2.    Солі, утворені сильною кислотою і слабкою основою, також 

піддаються гідролізу. Вони надають розчину кислої реакції, як це має місце в 

розчині хлориду амонію NH4Cl. В цьому разі утворюється слабкий 

електроліт NH4OH. У результаті частина йонів ОН- зв’язується йонами NH+
4 , 

а йони Н+ залишаються в надлишку. Отже, внаслідок гідролізу NH4Cl розчин 

цієї солі набуває кислої реакції (pH> 7).  

Рівняння гідролізу можна записати так: 

NH+
4 + Н2О ⇆ NH4OH + Н+, 

або точніше 

NH4+ + Н2O ⇆ NH3 +Н2O + Н+. 

3. Ще легше піддаються гідролізу солі, утворені слабкою кислотою і слабкою 

основою. Наприклад: CH3COONH4. 

Йони цієї солі одночасно зв’язують йони Н+ і OН-, зміщуючи рівновагу 

дисоціації води: 

СН3СОО- + NH+
4 + Н2O ⇆ СН3СООН + NH4OH (NH3 • Н2О). 
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У цьому разі реакція розчину залежить від ступеня дисоціації продуктів 

гідролізу — кислоти й основи; якщо переважають йони ОН- , вона лужна, а 

якщо йони Н+ — кисла, якщо ж їх число однакове — нейтральна. Оскільки у 

прикладі, що розглядається, ступені дисоціації СН3СООН і NH4OH, які 

утворюються внаслідок гідролізу, приблизно однакові, то розчин солі буде 

нейтральним. Однак реакція водного розчину карбонату амонію 

(NН4)2СО3 — також солі слабкої кислоти і слабкої основи — слабколужна: 

NH+
4 + СО2-

3 + Н2O ⇆ NH4OH + НСО-
3, 

оскільки ступінь дисоціації NH4OH більший, ніж ступінь дисоціації йона 

НСО3 . 

4. Солі, утворені сильною основою і сильною кислотою, гідролізу не 

піддаються. Йони таких солей не можуть утворювати з водою слабких 

електролітів. У цьому випадку солі практично в реакції участі не беруть, і 

рівновага дисоціації води не порушується, концентрація Н+- і ОН- -йонів 

залишається такою самою, як і в чистої   води, а значить, розчин матиме 

нейтральну реакцію (pH = 7)1. 

        Гідроліз солей завжди відбувається у тих випадках, коли їх йони, що 

утворюються внаслідок електролітичної дисоціації, здатні утворювати з 

водою слабкі (малодисоційовані) електроліти. 

        Для більшості солей гідроліз — процес оборотний. Якщо продукти 

гідролізу виходять зі сфери реакції, гідроліз відбувається необоротно, 

наприклад: 

Аl2О3 + 6Н2О = 2Аl(ОН)3 ↓ + 3H2S ↑ 

(у рівняннях необоротного гідролізу ставиться знак рівності). 

  Складання рівнянь гідролізу солей. Гідроліз солей, утворених 

слабкими багатоосновними кислотами і сильними основами, відбувається 

ступінчасто (відповідно зворотному процесу — ступінчастій дисоціації), і 

при цьому утворюються кислі   солі (точніше, аніони кислих солей).  

         Так, гідроліз карбонату натрію Na2СО3 можна виразити рівняннями: 

1) перший ступінь: 

СО2-
3

  + Н2O ⇆ НСО3
- + ОН-, 

або 

Na2СО3 + Н2О  ⇆ NaHCO3 + NaOH; 

СО2-
3 + Н2О ⇆ НСО-

3 + ОН-; 

  б) рівняння гідролізу в йонній формі: 

2Na+ + СО2-
3 + Н2О ⇆ Na+ + НСО-

3 + Na+ + ОН-; 

в) рівняння гідролізу в молекулярній формі: 

Na2CO3 + Н2О ⇆ NaHCO3 + NaOH. 
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Аналогічно під час гідролізу солей, утворених багатокислотними 

слабкими основами і сильними кислотами, утворюються основні солі 

(точніше, катйони основних солей). Гідроліз відбувається в основному за 

першим ступенем. Розглянемо як приклад сіль АlСl3. Під час складання 

рівнянь її гідролізу виходитимемо з того, що ця сіль утворена слабкою 

основою і сильною кислотою. Йон Аl3+ (катйон слабкої основи) зв'язуватиме 

гідроксид-йони води. Проте оскільки Аl3+ має три заряди, то гідроліз 

відбуватиметься за трьома ступенями. Рівняння складаємо так само, як і в 

попередньому прикладі. 

Перший ступінь: 

а) Аl3+ + Н2О ⇆ АlОН2+ + Н+. 

б) Аl3+ + 3Сl- + Н2O ⇆ AlОН2+ +2Сl-  + Н++ Сl- ; 

в) АlСl3 + Н2O ⇆ АlОНСl2 + НСl. 

Гідроліз взагалі в широкому розумінні — це реакція обмінного 

розкладу між різними речовинами і водою. 

Таке визначення охоплює і гідроліз органічних сполук — естерів, жирів, 

вуглеводів, білків, — і гідроліз неорганічних речовин — солей, галогенів, 

галогенідів неметалів тощо. Наприклад: 

СН3СООС2Н5 + Н2О ⇆ СН3СООН + С2Н5ОН; 

СаС2 + 2Н2O ⇆ Са (ОН)2 + С2Н2; 

Сl2 + Н2О ⇆ НСl + НСlO; 

Внаслідок гідролізу мінералів — алюмосилікатів — відбувається 

руйнування гірських порід. Гідроліз солей (наприклад, Na2CO3,Nа3РO4) 

застосовується для очищення води і зменшення її твердості. У великих 

масштабах здійснюється гідроліз деревини. Гідролізна промисловість, що 

розвивається швидкими темпами, виробляє з нехарчової сировини (деревини, 

бавовникового та соняшникового лушпиння, соломи, кукурудзяних качанів) 

ряд цінних продуктів: етиловий спирт, білкові дріжджі, глюкозу, твердий 

оксид карбону(ІV), фурфурол, метиловий спирт, лігнін та багато інших. У 

живих організмах відбувається гідроліз полісахаридів, білків та 

іншихПитання для самоконтролю: 

1. Які види солей зазнають гідролізу і чому? 
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2. Напишіть рівняння гідролізу таких солей: нітрат цинку, сульфат 

калію, нітрат цинку.  
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Лекція 4.  Окисно-відновні хімічні реакції 

 4.1. Окисно-відновні реакції. 

        Визначення. Реакції, під час яких змінюються ступені окиснення 

елементів, що входять до складу реагуючих речовин, називаються 

окисно-відновними. Процес віддачі електронів – це окиснення, приєднання 

електронів – відновлення. Елементи, а отже, й речовини, які віддають 

електрони – відновники, які їх приєднують – окисники. 

Відновна властивість елемента – це здатність віддавати електрони, окисна 

властивість – приєднувати їх. Окиснення завжди супроводжується 

відновленням і навпаки. Відновники, віддаючи електрони, окислюються, а 

окисники, приєднуючи їх, відновлюються. Окисно-відновні реакції – це єдність 

двох протилежних процесів – окиснення та відновлення. 

Окисно-відновні властивості елементів залежать від їх 

електронегативності: чим більша електронегативність елемента, тим сильніші 

його окисні властивості, і навпаки, чим менша електронегативність елемента, 

тим сильніші його відновні властивості. 

Один і той же елемент може виявляти різні властивості: окисні (у високих 

ступенях окиснення) і відновні (у нижчих ступенях окиснення). Так, сульфур в 

сірчаній кислоті, маючи ступінь окиснення + 6, виявляє окисні властивості, а в 

сірководні (ступінь окиснення – 2) – відновні. 

Один і той же елемент в одному і тому ж ступені окиснення залежно від 

умов реакції може виявити як окисні, так і відновні властивості. Так, 

молекулярний водень у реакціях з металами – окисник, а в реакціях з 

неметалами або оксидами – відновник. 

Окисники. Окисниками є атоми в таких ступенях окиснення, в яких вони 

здатні приєднувати електрони, тобто у високих. Це нейтральні атоми та 

молекули, позитивні йони металів водню, складні йони та молекули, що містять 

елементи у високих ступенях окиснення. 

Нейтральні атоми. Окисниками є молекули або атоми елементів, які мають 

близькі до завершення зовнішні рівні: 𝐬𝟐𝐩𝟐; 𝐬𝟐𝐩𝟑; 𝐬𝟐𝐩𝟒; 𝐬𝟐𝐩𝟓, тобто атоми 

неметалів. їх електронегативність, а значить, і окисні властивості зменшуються 

в такій послідовності: 

F, O, Cl, N, Br, S, I, At, Se, P, Te, C, H, As, Si, B. 

Позитивні йони металів. Усі позитивні йони металів виявляють різні 

окисні властивості. У водних розчинах окисні властивості цих йонів 

збільшуються зліва направо в ряду стандартних електродних потенціалів: 

найсильніші окисники – йони металів, що знаходяться праворуч. Так, йони 
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С𝐮𝟐+ мають достатні окисні властивості, щоб окислити атоми заліза. Внаслідок 

цього відбувається реакція:  

Fе + Сu𝐒𝐎𝟒→ Fе𝐒𝐎𝟒 + Сu. 

Якщо метал утворює йони різних зарядів (𝐅е𝟐+, 𝐅е𝟑+), сильніші окисні 

властивості виявляють йони з більшим зарядом (𝐅е𝟑+), тобто Ферум(III)йон. 

Позитивні йони. Йони гідрогену Н+, що містяться в розчинах кислот, крім 

Н𝐍𝐎𝟑, можуть окислити атоми металів, які знаходяться в ряду стандартних 

електродних потенціалів до водню, внаслідок чого ці метали реагують з 

кислотами з виділенням водню: 

Zn + 2НС1 → ZnСl + Н𝟐. 

     Молекули та складні йони. Окисні властивості виявляють молекули та йони, 

до складу яких входять елементи у найвищих або проміжних ступенях 

окиснення. Наприклад, можливі ступені окиснення хлору – 1, 0,  

+ 1, + 3, + 4, + 5, + 6, +7.  Окисні властивості виявляють сполуки, які містять 

хлор у ступенях окиснення, більших за – 1, тобто від 0 до + 7. Можливі ступені 

окиснення мангану +2, +3, +4, +6, +7. Окисні властивості виявляють сполуки, 

до складу яких входить манган у ступенях окиснення, більших за + 2, тобто від 

+3 до +7. Найсильніші окисні властивості мають сполуки мангану в ступені 

окиснення +7, наприклад КМnО₄. Сильні окисні властивості виявляють 

концентрована сульфатна кислота Н₂SО₄ (сульфур в ступені окиснення +6), 

концентрована або розведена нітратна кислота НNO₃(нітроген у ступені 

окиснення +5), хромат (К₂СrO₄) або дихромат (К₂СrО𝟕) калію (хром у ступені 

окиснення + 6). 

Окисні властивості молекул і складних йонів, що містять елементи у 

високих ступенях окиснення, залежать від кислотності середовища. Звичайно 

до складу цих йонів входить оксиген (М𝐧О𝟒
−, С𝐫𝐎𝟒

𝟐−, 𝐂𝐫₂𝐎𝟕
𝟐−, 𝐒𝐎𝟒

𝟐− тощо). 

Приєднуючи електрони, центральний елемент (манган, хром, сульфур, 

нітроген) знижує свій ступінь окиснення і кисневмісний йон руйнується. У 

цьому процесі беруть участь йони Гідрогену середовища, які зв’язують атоми 

Оксигену, утворюючи молекули води. В результаті звільняються йони 

центрального елемента в нижчих ступенях окиснення. 

Наприклад, електронно-йонні рівняння відновлення йонів М𝐧О𝟒
−  С𝐫₂О𝟕

𝟐− 

мають такий вигляд: 

М𝐧О𝟒
− + 𝟓𝐞

− + 𝟖Н+  → М𝐧𝟐+ + 4Н₂O;  

С𝐫₂𝐎𝟕
𝟐− + 𝟔𝐞

− + 𝟏𝟒Н+→ 𝟐С𝐫𝟑+ + 7Н₂O. 

Ці процеси були б неможливі без йонів гідрогену. 
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Аніони кислоти утворюють солі з катіонами, що не беруть участі в окисно-

відновних процесах, або утворюються внаслідок цих процесів. Це добре видно з 

такого молекулярного рівняння: 

10FеSO₄ + 2КМnO₄ + 8Н₂SO₄ →5Fе₂(SO₄)₃ + К₂SO₄ + 2МnSO₄ + 8Н₂O. 

Відновники. Відновниками є атоми або йони в таких ступенях окиснення, 

в яких вони здатні віддавати електрони, тобто в нижчих ступенях окиснення. 

Це нейтральні атоми або молекули, негативні йони неметалів, позитивні йони 

металів у нижчих ступенях окиснення, складні молекули та йони, які містять 

елементи в проміжних ступенях окиснення, електрони (наприклад, на катоді). 

Нейтральні атоми. Відновниками є атоми елементів, що мають на 

зовнішньому енергетичному рівні не більше чотирьох електронів, тобто атоми 

усіх металів та деяких неметалів – Карбону, Гідрогену. Найсильніші 

відновники – лужні та лужноземельні метали, лантаноїди та актиноїди. Під час 

реакцій з речовинами у водних розчинах відновні властивості металів 

зменшуються зліва направо в ряду стандартних електродних потенціалів. 

Негативні йони неметалів. Ці йони (С𝐥−, В𝐫−, І−, 𝐒𝟐−, 𝐍𝟑−) − сильні 

відновники. Вони можуть віддавати не лише ті електрони, внаслідок 

приєднання яких вони утворилися, але й електрони із свого зовнішнього рівня.  

Чим сильнішим окисником є неметал, тим слабкіші відновні властивості його 

негативного йона. В ряду С𝐥−, В𝐫−, І− відновні властивості галогенід-йонів 

зростають. 

Позитивні йони металів. У нижчих ступенях окиснення такі йони поряд з 

окисними виявляють відновні властивості, якщо метали можуть утворювати 

йони з вищими ступенями окиснення: 

𝐒𝐧𝟐+, 𝐅е𝟐+ С𝐮+, М𝐧𝟐+, С𝐫𝟐+, С𝐫𝟑+. 

Молекули та складні йони. Елементи у проміжних ступенях окиснення 

можуть поряд з окисними властивостями виявляти також відновні, 

окислюючись до вищих ступенів окиснення. 

Складання рівнянь окисно-відновних реакцій. Застосовують два методи 

складання рівнянь цих реакцій: електронного балансу та електронно-йонних 

напівреакцій. Загальний хід складання рівнянь за обома методами однаковий. 

Вони різняться лише за п. 4 наведеної послідовності операцій. 

1. Записати формули речовин, що вступають у реакцію. 

— Визначити, яка з них у цій реакції виявляє окисні, а яка – відновні 

властивості. Для цього знайти за формулами речовин ступені окиснення всіх 

елементів і згідно з їх положенням у періодичній системі визначити, які з них 

мають вищі ступені окиснення, які – нижчі. 

2. Записати формули речовин, на які перетворюються окисники 
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внаслідок відновлення та відновники внаслідок окиснення. 

3. Скласти електронні (метод електронного балансу) або електронно-

йонні схеми (метод електронно-йонних напівреакцій) процесів окиснення та 

відновлення. Підібрати коефіцієнти в цих схемах так, щоб загальне число 

електронів, які віддає відновник, дорівнювало загальному числу електронів, що 

приєднує окисник. 

4. Розставити коефіцієнти в молекулярному рівнянні реакції. щоб 

загальне число атомів кожного елемента було однаковим у лівій та правій 

частинах рівняння. 

Приклад. Скласти рівняння розчинення дисульфіду заліза в 

концентрованій нітратній кислоті за методом електронного балансу. 

1. FеS₂ + Н𝐍О𝟑 конц → 

2. У дисульфіді Феруму Ферум виявляє ступінь окиснення +2, 

сульфур –1; у нітратній кислоті  нітроген має ступінь  окиснення + 5. Свій 

найвищий можливий ступінь окиснення виявляє нітроген, отже, він – окисник. 

Ферум та сульфур мають проміжні ступені окиснення, значить, тут вони – 

відновники., нітроген приєднуючи електрони, зменшить ступінь окиснення до + 

4, утвориться NO₂, а Ферум та Сульфур, віддаючи електрони, збільшать свої 

ступені окиснення відповідно до + 3 та + 6, тобто утворяться йон Ферум(ІII) та 

сульфатна кислота. нітратна кислота с окисником і, крім того, виявляє 

властивості кислоти, утворюючи сіль – нітрат Феруму (III) Fе (NO₃)₃. 

3.  FеS₂ + HNO₃ → Fе(NO₃)₃ + H₂SO₄ + NO₂ + Н₂O. 

4. Слід усвідомлювати, що віддають електрони і Ферум і Сульфур, 

тобто вся молекула FеS₂, тому в електронній схемі молярне співвідношення 

Феруму і Сульфуру  має бути тотожним їх молярному співвідношенню в 

молекулі FеS₂, тобто 𝛎 (𝐅𝐞) :𝛎 (S) = 1: 2. 

5. FеS₂ + 18HNO₃ = Fе(NO₃)₃+2H₂SO₄ + 15NO₂ + 7Н₂O. 

Підраховуючи число атомів нітрогену, треба пам’ятати, що в правій 

частині рівняння нітроген міститься у двох речовинах: у солі Fе(NO₃)₃  і в 

диоксиді нітрогену NO₂. Коефіцієнт 15 ставимо перед NO₂ тому, що саме NO₂ є 

продуктом відновлення нітратної кислоти. Підбираючи коефіцієнти перед 

формулою HNO₃ у лівій частині ставимо сумарний коефіцієнт 18 з урахуванням 

трьох атомів нітрогену у формулі Fе(NO₃)₃. формулами Н₂SO₄ та Н₂О, у правій 

частині, враховуємо, що коефіцієнт 2 перед H₂SO₄ визначається числом атомів 

сірки (2) у формулі FеS₂, а коефіцієнт 7 перед Н₂О – різницею між числом 

атомів гідрогену в лівій частині (18) і у двох молекулах Н₂SО₄ у правій (4), 

поділеною на 2 

2. Перевіряємо правильність обраних коефіцієнтів, підраховуючи число 
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атомів Оксигену в лівій та в правій частинах рівняння: 18 · 3 = 3 · 3 + 2 · 4 + 15 · 

2 + 7; 54 = 54. 

Значення окисно-відновних реакцій. Одержання металів, неметалів, 

аміаку, азотної та сульфатної кислот, ліків базується на окисно-відновних 

реакціях. Електроліз, горіння, фотосинтез, дихання, травлення, обмін 

речовин – усі ці процеси є окисно-відновними. 

4.2. Електроліз 

Розглянемо процеси, що відбуваються в розчинах електролітів під час 

пропускання через них електричного струму. 

У водних розчинах електроліти дисоційовані на йони, які безладно 

рухаються. Якщо у розчин електроліту занурити два електроди та з’єднати їх 

джерелом постійного струму, рух йонів стане напрямленим: позитивні йони 

будуть рухатися до катода, негативні — до анода. Ланцюг замкнеться, через 

розчин піде електричний струм. Катйони біля катода приєднують електрони, 

перетворюючись на нейтральні атоми. На катоді відбувається відновлення. 

Анйони біля анода віддають електрони.  

На аноді протікає процес окиснення. На електродах і в розчині хімічні 

реакції відбуваються за допомогою електричного струму. 

 

Електроліз розчину хлориду міді (II) 

Розглянемо електроліз водного розчину хлориду міді (II) з вугільними 

електродами. У водному розчині хлорид міді (II) дисоціює на йони: 

CuCl₂ ⇆ 𝐂𝐮𝟐+ + 2𝐂𝐥− 

Під час пропускання через цей розчин постійного електричного струму 

катйони міді 𝐂𝐮𝟐+ рухаються до катода, а анйони хлору 𝐂𝐥− – до анода. На 

катоді має місце надлишок електронів. Катйони міді захоплюють з катода 

електрони, відновлюються та перетворюються на електронейтральні атоми 

міді: 

𝐂𝐮𝟐+ + 𝟐𝐞
− → Сu. 

Анод заряджений позитивно. Йони хлору на аноді віддають електрони, 

окислюються та перетворюються на електронейтральні атоми хлору, які 

утворюють молекули: 

                         2Сl− – 2e
− →Сl₂ 
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Катод вкривається червоним шаром міді, а біля анода виділяється 

газоподібний хлор, який легко визначити за запахом. Таким чином, під дією 

електричного струму хлорид міді (II) розкладається на мідь і хлор: 

 

 

Визначення. Окисно-відновні реакції, що відбуваються на електродах 

під час пропускання електричного струму через розчин або розплав 

електроліту, називаються електролізом. 

Багато факторів (густина струму на електродах, матеріал електродів, 

природа розчинника, концентрація йонів у розчині та ін.) впливають на процес і 

кінцеві продукти електролізу. 

Процеси, що відбуваються на катоді. Під час електролізу водних розчинів 

солей металів, які в ряду стандартних електродних потенціалів знаходяться 

після водню, на катоді виділяється метал: 

𝐂𝐮𝟐+ + 𝟐𝐞
− → Сu0;  𝐇𝐠𝟐+ + 𝟐𝐞

− → Hg0 

Електроліз водних розчинів солей металів, що в ряду стандартних 

електродних потенціалів розташовані перед марганцем (Lі, Nа, К, Rb, Сs, Са, Sr, 

Ва, Мg, Аl), супроводжуються виділенням водню на катоді: 

𝟐Н+ + 𝟐𝐞
− → Н₂ або 2Н₂O + + 𝟐𝐞

− → Н₂ + 𝟐𝐎Н−. 

Під час електролізу водних розчинів солей металів, які в ряду стандартних 

електродних потенціалів знаходяться між алюмінієм і воднем, на катоді 

одночасно виділяються метал і водень. 

Якщо в розчині знаходяться катйони кількох металів, під час електролізу 

першими відновлюються катйони металу, який має більші значення 

електродного потенціалу. Наприклад, під час електролізу розчину, що містить 

катйони міді (II), ртуті (II) та срібла, першою буде виділятися ртуть, другим – 

срібло і останньою – мідь. 

Процеси, що відбуваються на аноді. Аноди бувають нерозчинні та 

розчинні. Нерозчинні аноди виготовляють здебільшого з вугілля або платини, 

розчинні – з цинку, міді, нікелю та інших металів. 

Під час електролізу на нерозчинному аноді відбувається окиснення аніонів 

кислот або гідроксид-йонів. Так, електроліз водних розчинів солей безкисневих 

кислот (НС1, НВr, НІ, НСN, НSСN, Н₂S та ін.) супроводжується окисненням 

аніонів цих кислот: 

𝟐С𝐥− – 𝟐𝐞
− → Cl₂; 



36 
 

𝐒−𝟐 – 𝟐𝐞
− → S. 

Під час електролізу водних розчинів солей кисневмісних кислот (НNO₃, 

Н₂SO₄, Н₃РО₄ та ін.) на нерозчинному аноді виділяється кисень: 

2Н₂O ⇆ 𝟒Н+ + O₂ + 𝟒𝐞
−. 

 

Електроліз водних розчинів солей на розчинному аноді супроводжується 

його окисненням: 

Ме ⇆ Ме𝐧+ + 𝐧𝐞
−. 

Йони металу Ме𝐧+ переходять у розчин, анод розчиняється. Наприклад, 

під час електролізу водного розчину сульфату міді (II) з мідним анодом анод 

розчиняється, а на катоді виділяється чиста мідь: 

 
Використання. Електроліз використовують для одержання найбільш 

активних металів – натрію, калію, кальцію, магнію, а також алюмінію та 

найактивніших неметалів – водню, фтору, хлору, кисню; лугів – КОН та NаОН. 

1834 року Майкл Фарадей встановив  закони електролізу. Перший закон 

електролізу: маса речовини, що виділяється на якому-небудь електроді прямо 

пропорційна величині заряду, який переноситься через електроліт: m=kq (1), 

де k −електрохімічний еквівалент, чисельно рівний масі речовини, що 

виділяється в результаті електролізу зарядом в 1 Кл. 

      Цей закон можна подати і через силу струму  – m=kIt. 

      Другий закон: електрохімічний еквівалент прямо пропорційний 

хімічному еквіваленту даної речовини: , де С − універсальна стала, 

чисельно рівна величині, оберненій до числа Фарадея ;  − 

відношення атомної маси до валентності. Отже, другий закон можна подати

 (2). 

      Виходячи із (1) та (2) дістанемо формулу об’єднаного закону 

Фарадея: . 
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   Якщо масу  , то F=q, тобто число Фарадея дорівнює величині 

електричного заряду, який треба перенести через електроліт, щоб на 

електроді виділився 1 кг−еквівалент речовини.  Експериментально 

встановлено, що F=9,65∙107 Кл/(кг-екв.). Приймаючи, що 1 кмоль речовини 

переносить заряд, кількісно рівний числу Фарадея, а кількість частинок в 1 

кмолі NA=6,02∙1026кмоль−1, можна визначити заряд одновалентного йона або 

електрона .  

       За допомогою електролізу отримують лужні та лужноземельні метали, 

алюміній, водень, кмсень, галогени; очищають одержані метали (рафінування), 

вкривають метал шаром іншого металу (нікелювання, хромування, золочення). 

Покриття виробів нікелем, хромом, золотом не лише надає їм гарного вигляду, 

але й запобігає хімічному руйнуванню (корозії). 

     Електроліз використовують для зняття точних копій з рельєфних виробів. 

Копіювання рельєфних виробів за допомогою електролізу називають 

гальванопластикою. Гальванопластику відкрив російський вчений Б. Якобі 

(1801 – 1874) у 1837 р. 

 Питання для самоконтролю: 

1. Які реакції називають окисно-відновними? 

2. Чи можуть бути окисно-відновними реакції обміну? Відповідь 

поясніть. 

3. Складіть рівняння взаємодії цинку з концентрованою сульфатною 

кислотою. Вкажіть  окисник та відновник. 
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Лекція  5. Метали. 

5.1. Загальна характеристика металів 

Класифікація металів. 
Існують різноманітні способи класифікації металів. Наведемо загальну 

класифікацію з урахуванням фізичних властивостей металів. 

Усі метали поділяють на дві велику групи: чорні та кольорові. 

Чорні метали – темно-сірого кольору, з високою густиною (крім 

лужноземельних), мають високі температури плавлення та кипіння, високу 

твердість. Серед них виділяють: 

1. метали родини заліза – Fe, Co, Ni, а також Mn. Їх застосовують для 

одержання сплавів заліза; 

2. тугоплавкі метали – температура плавлення яких перевищує 

температуру плавлення заліза (1536 0С) – Мо, W. Застосовуються як 

легуючі добавки до сталей; 

3.  уранові метали – актиноїди – метали ІІІВ підгрупи V періоду; 

4. рідкісноземельні метали – лантаноїди – метали ІІІВ підгрупи VII 

періоду; 

5. лужні та лужноземельні метали – елементи ІА та ІІА підгруп. 

Кольорові метали – забарвлені (жовті, червоні, білі), м’які, пластичні, 

мають низькі температури плавлення та кипіння. Їх поділяють на: 

1. легкі метали – лужні метали, Be, Mg, Al (густина не більша 5 г/см3); 

2. благородні метали – Ag, Au, метали родини платини (VIIIB 

підгрупа, 5 і 6 період). Усі вони хімічно малоактивні. 

   3. легкоплавкі метали – температура плавлення яких нижча від 

температури плавлення заліза. 

5.2.Фізичні властивості металів. 

Основний вплив на фізичні властивості має електронна структура 

атома і будова кристалічної гратки металу (рис. 1.). Найчастіше у металів 

зустрічаються об’ємно-центровані кубічні (Li, Na, K, Cr, Fe) (рис.1, а), 

гранецентровні кубічні (Al, Ca, Cu, Ag, Au) (рис. 1, б), гексагональні (Be, Mg, 

Co, Zn) кристалічні гратки (рис.1, в). 

 

Рис.1. Типи кристалічних ґраток металів (пояснення у тексті). 
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Кристалічна гратка металів складається із позитивно заряджених катіонів і 

нейтральних атомів металу, між якими рухаються валентні електрони, які 

зв’язують усі атоми в кристалі у єдине ціле (“усуспільнені” електрони). 

Такий тип зв’язку називають металічним. 

Температури плавлення і кипіння. За звичайних умов метали – тверді 

речовини (за винятком Hg). Температури плавлення змінюються у широких 

межах – від –39 0С у Hg до 3420 0С у W. Температури кипіння металі вдуже 

високі (у Pt 4350 0С, у Cu 2877 0С). У періодичній системі зі зростанням 

порядкового номера елемента металу в періоді зростають температури 

плавлення та кипіння. 

Електропровідність металів зумовлена наявністю в кристалічних гратках 

рухливих електронів, які навіть при невеликій різниці потенціалів рухаються 

від негативного полюса до позитивного. За звичайних умов найкраще 

електричний струм проводять срібло і мідь, найгірше – свинець і ртуть. 

З підвищенням температури зростає сила коливання атомів у вузлах 

кристалічних граток, що утруднює рух електронів, тому електропровідність 

знижується. При зниженні температури, коливання зменшуються і 

електропровідність зростає. 

Теплопровідність визначається тими ж факторами, що й 

електропровідність. Найкраще тепло проводить срібло, найгірше – бісмут і 

ртуть. 

Металічний блиск характерний для всіх металів. Як правило метали – 

сірого або білого кольору, однак є і забарвлені метали: мідь – червона, 

золото – жовте. Часто на повітрі метали вкриваються оксидною плівкою і 

втрачають блиск. 

Густина металів зменшується зі зменшенням атомної маси елемента і 

збільшенням атомного радіуса. Найлегший метал – літій (густина 0,53 г/см3), 

найважчий – осмій (густина 22,5 г/см3). Літій, натрій та калій – єдині метали, 

легші за воду. 

За магнітним властивостями виділяють метали: 

1. парамагнітні – втягуються в магнітне поле за рахунок неспарених 

електронів – d-елементи: ванадій, ніобій, тантал; 

2. діамагнітні – виштовхуються з магнітного поля – цинк, ртуть, мідь; 

3. феромагнітні – зберігають намагнічений стан протягом певного часу 

– залізо, кобальт, нікель. 

Основними механічними властивостями металів є твердість, 

пластичність, міцність. 

Твердість – опір проникненню в метал іншого твердого тіла. 

Найтвердіші метали – вольфрам, хром (ріжуть скло), найм’якіші – лужні 

(ріжуться ножем). 
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Пластичність – здатність змінювати форму без руйнування і зберігати 

її після припинення дії деформуючої сили. Найпластичніші – золото (з 1 г 

золота можна витягнути нитку довжиною 2000 м), срібло і мідь. 

Міцність – здатність не руйнуватись під дією навантаження. 

5.3. Загальні хімічні властивості металів. 

Характерні хімічні властивості металів обумовлені будовою 

зовнішнього електронного рівня. Як уже зазначалось у зв’язку з малою 

кількістю електронів на зовнішньому електронному рівні, атоми металів у 

хімічних реакціях їх легко віддають, перетворюючись у позитивно заряджені 

катіони. Проте здатність віддавати електрони у різних металів різна, і чим 

вона вища, тим активніше метал реагує як відновник. 

Зі зростанням кількості електронів на зовнішньому електронному рівні, 

зростає енергія іонізації і активність металів зменшується. Окрім того, 

легкість віддачі електронів залежить від того, наскільки далеко вони 

розташовані від ядра. Зі зменшенням атомного радіуса електрони сильніше 

притягаються до ядра і тим важче їх відірвати. 

Зі сказаного можна зробити висновок: оскільки кількість електронів в 

атомах в межах періоду зростає зліва направо, а радіус атома зростає в 

межах групи зверху вниз, то активність металів буде зростати в періоді 

справа наліво, а у межах групи – зверху вниз. Зі сказаного випливає, що 

найактивнішими будуть лужні метали, оскільки легше віддати один 

електрон, ніж прийняти сім, для утворення октету – завершеного стійкого 

електронного рівня (типу благородного газу), а малоактивними будуть 

платинові метали, яким до октету не вистачає від 1 до 3 електронів. 

Розглянемо реакції металів з типовими окисниками. 

І. Дія деяких неметалів на метали (активність неметалів-окисників 

зменшується зверху вниз). 

1. Галогени утворюють галогеніди – солі відповідних безоксигенових кислот: 

2Me + xHal = 2MeHalx,                    2Fe + 3Cl2 = FeCl3. 

2. Оксиген утворює оксиди (з золотом і платиною не реагує), з лужними 

металами – пероксиди: 

4Me + xO2 = 2Me2Ox,                       4Al + 3O2 = Al2O3, 

2Me + O2 = Me2O2,                           2Na + O2 = Na2O2. 

3. Сульфур утворює сульфіди – солі сульфідної кислоти (з деякими металами 

не реагує навіть при нагріванні): 

2Me + xS = Me2Sx,                           Fe + S = FeS. 

4. Гідроген з лужними і лужноземельними металами утворює гідриди: 
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2Me + хН2 = 2MeНx,                        Са + Н2 = СаН2. 

Деякі платинові метали добре поглинають водень (1 об’єм паладію 

поглинає до 900 об’ємів водню), що зумовлює їх використання як 

каталізаторів в реакціях гідрування органічних сполук. 

5. Нітроген утворює нітриди з лужними і лужноземельними металами: 

6Ме + хN2 = 2Me3Nx,           3Mg + N2 = Mg3N2. 

Деякі метали (алюміній, берилій, титан) на повітрі вкриваються 

оксидною плівкою (пасивуються), що запобігає подальшому окисненою 

металу. Пасивація спостерігається і при дії на метали інших окисників 

(галогенів, кислот) і супроводжується утворенням захисних плівок 

відповідного типу (галогенідів, солей). 

ІІ. Дія води на метали. 

З водою за звичайних умов реагують лише лужні і лужноземельні 

метали з утворенням відповідних гідроксидів і виділенням водню: 

2Ме + 2хН2О = 2Ме(ОН)х + Н2,                2Na + 2Н2О = 2NaОН + Н2. 

При високих температурах з водою реагують більшість металів: 

2Fe + 6Н2О = 2Fe(ОН)3 + 3Н2. 

ІІІ. Дія кислот на метали. 

З кислотами-неокисниками (галогеноводні, сульфідна, розбавлена 

сульфатна) реагують активні метали, розташовані у ряду стандартних 

електродних потенціалів до водню з утворенням відповідних солей і водню: 

Fe + 2НCl = FeCl2 + Н2. 

У такі реакції не вступають метали, вкриті захисною плівкою (берилій, 

алюміній, ніобій, тантал). 

Концентровані нітратна і сульфатна кислоти реагують з більшістю 

металів. Ці кислоти виступають в ролі окисників   

  

 

2H2 SO4+Cu = CuSO4+SO2+2H2 O. 

IV. Дія лугів на метали. 

За звичайних умов з лугами реагують лише амфотерні метали – берилій, 

алюміній, цинк, олово, свинець: 

2Al + 6NaOH + 6H2O = 2Na3[Al(OH)6] + 3H2. 

У результаті таких реакції виділяється водень і утворюються комплексні 

сполуки. 
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V. Дія розчинів солей на метали  

Дію розчинів солей на метали  вперше вивчав М.М. Бекетов (Росія). На 

основі експериментальних даних він склав витискувальний ряд металів. 

Активні метали витісняють з солей менш активні. В ряді напруг метали 

розташовані в порядку зменшення активності: 

Li, К, Ca, Na, Mg, Al, Mn, Zn, Fe, Co, Ni, Sn, Pb, H2, Cu, Hg, Ag, Au 

Метали, які в ряді активності знаходяться лівіше металу, що утворює 

сіль, витискують його з цієї солі.   

Cu + AgNO3 = Cu(NO3)2 + Ag 

Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu 

Питання для самоконтролю: 

1. Порівняйте хімічні властивості заліза і алюмінію. 

2. Як впливає кристалічна гратка на властивості металів? 

3. Які фізичні властивості металів впливають на їх використання? 
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Лекція 6. Конструкційні матеріали. 

Конструкційні матеріали – матеріали, з яких виготовляють конструкції, 

що витримують експлуатаційне навантаження (деталі машин, механізмів, 

транспортних засобів, енергетичні та інші споруди тощо). Розрізняють 

конструкційні матеріали: металічні, неметалічні та композиційні. 

Найпоширенішими металічними конструкційними матеріалами є сталі. Крім 

того, використовують чавуни, сплави алюмінію, берилію, вольфраму, магнію, 

міді, титану, хрому тощо. До неметалічних  належать бетон, вогнетривкі 

матеріали (шамотні, динасові, магнезитні, гіпс, гума, 

деревина, кераміка, пластичні маси, скло (кварцове, органічне та силікатне). 

Конструкційні матеріали поділяють: за технологічною ознакою – на 

одержувані деформуванням – прокаткою, пресуванням, штампуванням тощо 

і на такі, що їх виготовляють, 

наприклад, литтям, зварюванням, клепанням, спіканням, склеюванням; за 

умовами експлуатації – на застосовувані при нормальних, низьких 

(кріогенних) і високих температурах (наприклад, жаростійкі сплави, 

жаростійкий бетон), на корозієстійкі матеріали, матеріали, стійкі 

до зношування тощо. Конструкційні матеріали розрізняють також за 

структурою (наприклад, сталі аустенітні, феритні), за типом зміцнення – 

загартовувані, поліпшувані, дисперснозміцнені (з тугоплавкими дисперсними 

частинками), старіючі тощо, за показниками міцності (наприклад, високо-

міцна сталь, високоміцний чавун). Визначальними  показниками якості 

конструкційних матеріалів є їхні механічні  властивості: конструкційна 

міцність, вогнестійкість, в'язкість, жароміцність, корозійна стійкість та ін. 

Пластичність металів конструкційні матеріали підвищують термічною 

обробкою, вдаються до відпочинку кристалів. Конструкційні матеріали 

найширше застосовують у машинобудуванні, будівництві, ядерній техніці. 

  

 6.1.     Класифікації конструкційних матеріалів 

Конструкційні матеріали поділяються: 

 за природою матеріалів — на металеві, неметалеві і композиційні 

матеріали, що поєднують позитивні властивості двох попередніх; 

 за технологічними особливостями переробки — на деформовані (прокат, 

поковки, штамповки, пресовані профілі тощо), ливарні, спічні, формовані, 

клеєні, зварні; 

 за умовами роботи — на ті, що працюють при низьких 

температурах, жароміцні, корозіє-, окалино-, зносо-, паливо-, маслостійкі; 

https://esu.com.ua/search_articles.php?id=39567
https://esu.com.ua/search_articles.php?id=30203
https://esu.com.ua/search_articles.php?id=11770
https://esu.com.ua/search_articles.php?id=16593
https://esu.com.ua/search_articles.php?id=7608
https://esu.com.ua/search_articles.php?id=16875
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9C%D0%B5%D1%82%D0%B0%D0%BB%D0%B8
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9D%D0%B5%D0%BC%D0%B5%D1%82%D0%B0%D0%BB%D0%B8
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9A%D0%BE%D0%BC%D0%BF%D0%BE%D0%B7%D0%B8%D1%82%D0%B8
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9A%D0%BE%D0%BC%D0%BF%D0%BE%D0%B7%D0%B8%D1%82%D0%B8
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%A2%D0%B5%D1%85%D0%BD%D0%BE%D0%BB%D0%BE%D0%B3%D1%96%D1%87%D0%BD%D1%96_%D0%B2%D0%BB%D0%B0%D1%81%D1%82%D0%B8%D0%B2%D0%BE%D1%81%D1%82%D1%96_%D0%BC%D0%B0%D1%82%D0%B5%D1%80%D1%96%D0%B0%D0%BB%D1%96%D0%B2
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%96%D0%B0%D1%80%D0%BE%D0%BC%D1%96%D1%86%D0%BD%D1%96_%D0%BC%D0%B0%D1%82%D0%B5%D1%80%D1%96%D0%B0%D0%BB%D0%B8
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%96%D0%B0%D1%80%D0%BE%D1%82%D1%80%D0%B8%D0%B2%D0%BA%D1%96_%D0%BC%D0%B0%D1%82%D0%B5%D1%80%D1%96%D0%B0%D0%BB%D0%B8
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 за критеріями міцності — на матеріали малої і середньої міцності з 

великим запасом пластичності, високоміцні з помірним запасом 

пластичності. 

6.2. Металеві конструкційні матеріали 

Металеві конструкційні матеріали поділяють за системами сплавів 

на чорні метали (сталі та чавуни) та сплави кольорових 

металів (алюмінієві, магнієві, титанові, мідні, нікелеві, молібденові, 

вольфрамові тощо). 

6.3. Легкі конструкційні метали. 

Метали як конструкційні матеріали. Для таких галузей промисловості, 

як літакобудування, суднобудування, автомобілебудування, виробництво 

космічної техніки потрібні матеріали, що володіють малою щільністю, але 

високою питомою міцністю і пластичністю. 

До легких конструкційних металів відносять метали, густина яких 

менша ніж 5000 кг/м3. Найбільш важливими з них є : Be, Mg, Al, 

Ti.  Більшість легких металів характеризуються високою хімічною 

активністю, тому в якості конструкційних матеріалів використовують чотири 

металу Be, Mg, Al, Ti і сплави на іх основі. Інші легкі метали (Li, Na, Ca, Sc) 

використовують як присадки. 

Магній та багато його сплавів є корозійно нестійкими. Алюміній 

та особливо титан і берилій є дуже корозійно стійкими металами. Ці 

метали мають такі ступені окиснення: Mg і Be – +2; Al – +3; Ti –

+2,+3,+4. Виходячи з положення металів в ряду активності, можна 

зробити висновок, що всі легкі конструкційні метали досить активні 

(йдуть після лужних та лужноземельних металів). Але завдяки 

наявності у цих металів (крім магнію) міцної захисної плівки на 

поверхні, вони по відношенню до кисню, води, кислот та лугів ведуть 

себе не досить активно. З киснем повітря легко реагує магнієвий або 

алюмінієвий порошок і стружка: 

Mg + O2 = 2 MgO. 

З водою реагує тільки магній, під час кипіння води: 

Mg + 2H2O = Mg(OH)2 + H2. 

Берилій та алюміній – типові амфотерні метали, вони реагують з 

розчинами кислот (у випадку відсутності пасивування) та лугів: 

Ве + 2ОН– + 2Н2О = [Ве(ОН)4]
2– + Н2, 2Аl + 6H+ = 2Al3+ +3H2. 

https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%A7%D0%BE%D1%80%D0%BD%D1%96_%D0%BC%D0%B5%D1%82%D0%B0%D0%BB%D0%B8
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%A1%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D0%B2%D0%B8_%D0%BA%D0%BE%D0%BB%D1%8C%D0%BE%D1%80%D0%BE%D0%B2%D0%B8%D1%85_%D0%BC%D0%B5%D1%82%D0%B0%D0%BB%D1%96%D0%B2
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%A1%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D0%B2%D0%B8_%D0%BA%D0%BE%D0%BB%D1%8C%D0%BE%D1%80%D0%BE%D0%B2%D0%B8%D1%85_%D0%BC%D0%B5%D1%82%D0%B0%D0%BB%D1%96%D0%B2
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%90%D0%BB%D1%8E%D0%BC%D1%96%D0%BD%D1%96%D1%94%D0%B2%D1%96_%D1%81%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D0%B2%D0%B8
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9C%D0%B0%D0%B3%D0%BD%D1%96%D1%94%D0%B2%D1%96_%D1%81%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D0%B2%D0%B8
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%A2%D0%B8%D1%82%D0%B0%D0%BD%D0%BE%D0%B2%D1%96_%D1%81%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D0%B2%D0%B8
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%A1%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D0%B2%D0%B8_%D0%BC%D1%96%D0%B4%D1%96
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9D%D1%96%D0%BA%D0%B5%D0%BB%D0%B5%D0%B2%D1%96_%D1%81%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D0%B2%D0%B8
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Магній та алюміній відновлюють багато металів з їх оксидів: 

2Аl + Fe2O3 = Al2O3 + 2Fe. 

Тому ці метали використовуються в металотермії. 

Широко використовується в якості адсорбенту алюмогель, який 

одержують шляхом обережного нагрівання Al(OH)3: 

2Al(OH)3 = Al2O3 +3Н2О. 

В пожежній справі застосовується сульфат алюмінію як кислотний 

компонент газогенеруючого складу: 

6NaHCO3 + Al2(SO4)3 ® 3Na2SO4 +2Al(OH)3¯ + 6CO2. 

2Al(OH)3 і Mg(OH)2 використовуються в якості наповнювачів 

пластичних мас, які знижують їх пожежну небезпечність. 

 Металотермічне відновлення. 

Ti, Zr TiCl4 (г) + 2Mg(Ж) = Ti(Губка) + 2MgCl2 (ж) - магнієтермія 

Cr, V, Mn Cr2O3 + 2Al = 2Cr + Al2O3 - Алюмінотермія 

Nb, Ta K2TaF7 + 5Na = Ta + 5NaF + 2KF - натрієтермія 

Магній - використовується як активний відновник в металотермічних 

методі отримання металів. 

Магній здатний піддаватись корозії у вологому повітрі, тому в чистому 

вигляді як конструкційний матеріал не використовується, тільки у вигляді 

сплавів: Mg-Al-Zn, Mg-Mn, Mg-Zn-Zr. Деталі з цих сплавів вимагають 

захисту від корозії, тому їх поверхні оксидують або лакують. Сплав Mg-Al 

(4%) - Mn (0.7%) - Zn (3%) - стійкий до дії морської води, лугів, плавикової 

кислоти. 

 Магнієві сплави відрізняються малою густиною (у 4 рази меншою, ніж 

у сталі), мають міцність до 400 МН/м² і вище; застосовуються переважно у 

вигляді литва в конструкціях літальних апаратів, в автомобілебудуванні, в 

текстильній і поліграфічній промисловості. 

Берилій, алюміній - нерозчинні у воді навіть при нагріванні; 

розчиняються в лугах, а з розплавами лугів не взаємодіють (оксидні плівки). 

Алюміній на холоді  пасивується концентрованими сірчаною та азотною 

кислотами (концентровану азотну кислоту перевозять в алюмінієвих 

цистернах). 

https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9C%D0%B0%D0%B3%D0%BD%D1%96%D1%94%D0%B2%D1%96_%D1%81%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D0%B2%D0%B8


46 
 

Берилій по міцності і корозійної стійкості не поступається легованій 

сталі. До найбільш важливим сплавів ставляться берилієві бронзи, що містять 

до 2,5% берилію, які не поступаються за властивостями пружинним і 

немагнітним сталям. Сплави з нікелем, що містять до 4% берилію, за 

властивостями можна порівняти з високоякісними нержавіючими сталями. 

В атомній техніці берилій використовується як сповільнювач 

нейтронів. Оскільки пластинки берилію прозорі для рентгенівського 

випромінювання, вони використовуються в рентгенівських трубках в якості 

променепропускних вікон. 

Чистий алюміній, завдяки високій електричній провідності і 

пластичності використовується як цінний електротехнічний матеріал для 

виготовлення проводів, оболонок кабелів, обмоток роторів швидкохідних 

електромашин, тонкої фольги для виготовлення конденсаторів. Чистий 

алюміній використовується для лакування стали з метою підвищення її 

стійкості до корозії, а також в металургії як відновник інших металів. 

Алюмінієві сплави поділяються на деформувальні і ливарні. 

Деформувальні сплави відрізняються високою пластичністю і механічною 

міцністю, наприклад, дуралюміни, містять добавки Cu, Mg, Mn, Si, Fe. Однак, 

їх корозійна стійкість невелика. Ливарні сплави алюмінію використовують 

для виготовлення фасонних виливків. Ливарні сплави, що містять до 10% 

магнію, відрізняються високою корозійною стійкістю. В даний час широко 

застосовуються матеріали з спеченого алюмінієвого порошку (САП), що 

відрізняються високою жароміцністю. САП застосовується при виготовленні 

оболонок для уранових стержнів, що використовуються в ядерних реакторах; 

оболонки захищають уран від швидкого руйнування в воді при підвищеній 

температурі. 

Міцність алюмінієвих сплавів становить: деформівних до 750 МН/м², 

ливарних до 550 МН/м², за питомою механічною жорсткістю вони значно 

перевершують сталі. Служать для виготовлення корпусів літаків, 

вертольотів, ракет, суден різного призначення. 

Титан поєднує порівняно малу щільність, високу механічну і термічну 

міцність, корозійну стійкість в багатьох агресивних середовищах. Однак 

велика активність при високих температурах створює істотні труднощі в 

процесах термічної обробки (особливо плавки) титану. Сплави, що містять 

титан, використовують для виготовлення конструкцій, які працюють в 

напружених умовах (ударне навантаження) - вагонні колеса, рейки, сопла, 

клапани насосів. 

Титанові сплави успішно конкурують в ряді галузей техніки зі сталями 

і алюмінієвими сплавами, перевершуючи їх за питомими міцністю та 

https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%90%D0%BB%D1%8E%D0%BC%D1%96%D0%BD%D1%96%D1%94%D0%B2%D1%96_%D1%81%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D0%B2%D0%B8
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%A2%D0%B8%D1%82%D0%B0%D0%BD%D0%BE%D0%B2%D1%96_%D1%81%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D0%B2%D0%B8
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механічною жорсткістю, корозійною стійкістю. Сплави мають міцність до 

1600 МН/м² і більше. Застосовуються для виготовлення компресорів 

авіаційних двигунів, апаратів хімічної та нафтопереробної промисловості. 

 TiO2 - Основа титанових білил, що володіють високим ступенем 

стійкості, стійких до зміни температури, нетоксичних. 

6.4. Важкі констукційні матеріали. 

До важких конструкційних металів відносять такі, густина яких 

перевищує 5000 кг/м3. Це: залізо, манган, хром, мідь, цинк, нікол, 

станумі деякі інші. Найбільш практично важливим з них є залізо 

(елемент ферум) – перший метал за рівнем виробництва. Сплави 

заліза з карбоном називають чавунами, якщо вміст карбону 

перевищує 2,14%, і сталямипри меншому вмісті карбону. В своїх 

сполуках ферум проявляє ступені окиснення +2 і +3. Згідно з 

положенням в ряду активності ферум є металом середньої 

активності. 

Залізо реагує з деякими неметалами при нагріванні: 

2Fe + 3Cl2 = 2FeCl3, 4Fe + 3O2 = 2Fe2O3. 

Дрібні порошки заліза можуть займатися при контакті з повітрям 

(пірофорне залізо). 

Реакція з кислотами відбувається з помірною швидкістю: 

Fe + 2HCl = FeCl2 + H2, Fe + 4HNO3 = Fe(NO3)3 + NO + 2H2O, 

але в концентрованих нітратній та сульфатній кислотах залізо 

пасивується. Сполуки двовалентного феруму легко окислюються 

киснем повітря до сполук зі ступінем окиснення +3: 

4Fe(OH)2 + O2 + 2H2O = 4Fe(OH)3 ¯. 

Залізо. Основний конструкційний матеріал. Отримання сталі з чавуну 

здійснюється наступними методами: а) конверторним (продування 

розплавленого чавуну повітрям або киснем); б) мартенівським; в) 

електроплавкою. У двох останніх випадках окиснення вуглецю здійснюється 

додаванням в розплавлений чавун залізної руди або скрапу (залізний лом). 

Вуглецеві сталі широко використовують в машинобудуванні, на 

транспорті, в будівництві. 
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Усталені низьколеговані сталі, що містять Cr, Mn, Ni, Si, випускаються в 

якості масових технічних матеріалів. 

Спеціальні сталі з певними властивостями (механічна міцність, 

пластичність, зварюваність, жароміцність, корозійна стійкість і ін.) містять 

великі кількості легуючих компонентів. Сталі з високим вмістом Mn (до 

12%) або Cr (15-18%) мають високу твердість. Інструментальні сталі містять 

V, Mo, W і інші метали. Нержавіючі сталі містять в своєму складі Cr і Ni. Для 

електротехнічної промисловості виробляються магнітні сталі і сплави 

(трансформаторне залізо), а також немагнітні сталі, сплави з великим 

електричним опором і сплави з особливостями теплового розширення. 

До конструкційних матеріалів належить більшість марок сталей, що 

називають «конструкційними». Виняток становлять сталі, які не 

використовуються в силових елементах конструкцій: інструментальні сталі, 

сталі для нагрівальних елементів, для присадного дроту (при зварюванні) і 

деякі інші з особливими фізичними та технологічними властивостями. Сталі 

становлять основний обсяг конструкційних матеріалів, що знайшли 

застосування у техніці. Вони відрізняються широким діапазоном міцності — 

від 200 до 3000 МН/м², пластичність сталей досягає 80 %, ударна в'язкість — 

до 3 МДж/м². 

Крім того, за методами зміцнення сталі класифікуються на: гартівні, 

покращувані, старіючі, цементовані, ціановані, азотовані тощо, а за 

структурою: аустенітні, феритні, мартенситостаріючі тощо. 

Чавуни широко використовуються у машинобудуванні для 

виготовлення станин, колінчастих валів, зубчастих коліс, блоків 

циліндрів двигунів внутрішнього згорання, деталей, що працюють при 

температурі до 1200 °С в окиснювальних середовищах та ін. Міцність 

чавунів у залежності від легування становить від 110 МН/м² до 1350 МН/м² 

(легований магнієвий чавун). 

Нікелеві та кобальтові сплави зберігають міцність до температур 

1000…1100 °С. Застосовуються в авіаційних і ракетних двигунах, парових 

турбінах, апаратах, що працюють в агресивних середовищах тощо. 

Мідь (елемент купрум) відносять до відносно малоактивних 

металів, вона в ряду активності знаходиться після гідрогену. Тому мідь 

не окислюється іонами водню, але легко реагує з азотною та 

концентрованою сірчаною кислотою. Сплави міді (бронзи, латуні) 

досить корозійностійкі. Найбільш поширені сполуки купруму, в яких її 

ступінь окиснення дорівнює +2. Однією з найбільш поширених сполук 

купруму є мідний купорос (CuSO4×5Н2О). Гідроксид купруму (ІІ), на 

відміну від більшості інших гідроксидів, легко розкладається під час 

невеликого нагрівання: 

https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9A%D0%BE%D0%BD%D1%81%D1%82%D1%80%D1%83%D0%BA%D1%86%D1%96%D0%B9%D0%BD%D0%B0_%D1%81%D1%82%D0%B0%D0%BB%D1%8C
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%86%D0%BD%D1%81%D1%82%D1%80%D1%83%D0%BC%D0%B5%D0%BD%D1%82%D0%B0%D0%BB%D1%8C%D0%BD%D0%B0_%D1%81%D1%82%D0%B0%D0%BB%D1%8C
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9F%D0%BB%D0%B0%D1%81%D1%82%D0%B8%D1%87%D0%BD%D1%96%D1%81%D1%82%D1%8C_(%D1%84%D1%96%D0%B7%D0%B8%D0%BA%D0%B0)
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%A3%D0%B4%D0%B0%D1%80%D0%BD%D0%B0_%D0%B2%27%D1%8F%D0%B7%D0%BA%D1%96%D1%81%D1%82%D1%8C
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%97%D0%BC%D1%96%D1%86%D0%BD%D0%B5%D0%BD%D0%BD%D1%8F_%D0%BC%D0%B0%D1%82%D0%B5%D1%80%D1%96%D0%B0%D0%BB%D1%96%D0%B2
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%A1%D1%82%D0%B0%D1%80%D1%96%D0%BD%D0%BD%D1%8F_%D1%81%D1%82%D0%B0%D0%BB%D1%96
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%A6%D0%B5%D0%BC%D0%B5%D0%BD%D1%82%D0%B0%D1%86%D1%96%D1%8F_%D1%81%D1%82%D0%B0%D0%BB%D1%96
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%A6%D1%96%D0%B0%D0%BD%D1%83%D0%B2%D0%B0%D0%BD%D0%BD%D1%8F_(%D1%81%D1%82%D0%B0%D0%BB%D0%B5%D0%BB%D0%B8%D0%B2%D0%B0%D1%80%D0%BD%D0%B5_%D0%B2%D0%B8%D1%80%D0%BE%D0%B1%D0%BD%D0%B8%D1%86%D1%82%D0%B2%D0%BE)
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%90%D0%B7%D0%BE%D1%82%D1%83%D0%B2%D0%B0%D0%BD%D0%BD%D1%8F
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%90%D1%83%D1%81%D1%82%D0%B5%D0%BD%D1%96%D1%82%D0%BD%D0%B0_%D1%81%D1%82%D0%B0%D0%BB%D1%8C
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9A%D0%BE%D0%BB%D1%96%D0%BD%D1%87%D0%B0%D1%81%D1%82%D0%B8%D0%B9_%D0%B2%D0%B0%D0%BB
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%97%D1%83%D0%B1%D1%87%D0%B0%D1%81%D1%82%D0%B5_%D0%BA%D0%BE%D0%BB%D0%B5%D1%81%D0%BE
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%91%D0%BB%D0%BE%D0%BA_%D1%86%D0%B8%D0%BB%D1%96%D0%BD%D0%B4%D1%80%D1%96%D0%B2
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%91%D0%BB%D0%BE%D0%BA_%D1%86%D0%B8%D0%BB%D1%96%D0%BD%D0%B4%D1%80%D1%96%D0%B2
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9B%D0%B5%D0%B3%D0%BE%D0%B2%D0%B0%D0%BD%D0%B8%D0%B9_%D1%87%D0%B0%D0%B2%D1%83%D0%BD
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9D%D1%96%D0%BA%D0%B5%D0%BB%D0%B5%D0%B2%D1%96_%D1%81%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D0%B2%D0%B8
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Cu(OH)2 = CuO + Н2О. 

Особливістю мангану є його можливість перебувати у багатьох 

ступенях окиснення: +2, +3, +4, +6, +7. У ступенях окиснення +4, +6, 

+7 манган проявляє властивості сильного окисника 

(MnO2, KMnO4, K2MnO4). Оксиди та гідроксиди мангану (+2) і (+3) 

проявляють основні властивості, відповідні сполуки Mn(+4) – 

амфотерні, а сполуки Mn (+6, +7) – кислотні властивості. 

Нікол – згідно з положенням в ряду активності, метал середньої 

активності, але, завдяки здатності пасивуватися, нікол в багатьох 

випадках є дуже стійким до корозій матеріалом. Основна ступінь 

окиснення ніколю є +2. 

Хром, подібно до марганцю, може знаходитися у багатьох ступенях 

окиснення: +2, +3, +6. Сполуки хрому (+6) – сильні окисники. 

Найчастіше з них в якості окисника використовується біхромат калію 

(К2Сr2O7). Сплави заліза з ніколем і хромом дуже корозійностійкі, 

вони є основою нержавіючих сталей. 

6.5. Використання інших металів в техніці. 

Хром, молібден, вольфрам. 

Використовуються в якості легуючих компонентів сталей і сплавів 

кольорових металів, обеспепечівающіх нержавіючі властивості, 

жароміцність, твердість, зносостійкість. 

Карбід вольфраму WC майже не поступається по твердості алмазу і 

використовується для отримання металокерамічних пластинок для ріжучого 

інструменту - різців, фрез, свердел. Матеріалом для виготовлення таких 

пластинок служить карбід вольфраму у вигляді тонкого кристалічного 

порошку, розподіленого в кобальті. Твердосплавний інструмент 

виготовляють також електродуговим наплавленням, використовуючи карбіди 

вольфраму, молібдену і хрому. 

Оксид хрому Cr2O3 використовують як матеріал для шліфування та 

полірування сталевих виробів. 

6.6. Розвиток конструкційних матеріалів 

Тривалий період у своєму розвитку людство використовувало для 

власних потреб (знаряддя праці і мисливства, господарське начиння, 

прикраси тощо) досить обмежений перелік матеріалів: деревину, камінь, 

волокна рослинного і тваринного походження, випалену 

глину, скло, бронзу, залізо. Промислова революція XVIII ст. і подальший 

https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%94%D0%B5%D1%80%D0%B5%D0%B2%D0%B8%D0%BD%D0%B0
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9A%D0%B0%D0%BC%D1%96%D0%BD%D1%8C
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%A1%D0%BA%D0%BB%D0%BE
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%91%D1%80%D0%BE%D0%BD%D0%B7%D0%B0
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%97%D0%B0%D0%BB%D1%96%D0%B7%D0%BE
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розвиток техніки, особливо створення парових машин і поява в кінці 

XIX ст. двигунів внутрішнього згоряння, електричних машин і автомобілів, 

підвищили і диференціювали вимоги до матеріалів їх деталей, що працюють 

у складних умовах. Основою конструкційних матеріалів стали металеві 

сплави, до яких належали сплави на основі заліза (чавуни і сталі) та 

кольорові метали: сплави міді (бронзи і латуні), свинцю та олова). 

При конструюванні літальних апаратів, коли головною вимогою, що 

ставилась до конструкційних матеріалів, стала висока питома міцність, 

поширення набули деревинні композити (фанера), низьколеговані 

сталі, алюмінієві і магнієві сплави. Подальший розвиток реактивної та 

ракетної техніки став вимагати створення нових жароміцних 

сплавів на нікелевій і кобальтовій основах, сталей, титанових, алюмінієвих, 

магнієвих сплавів, придатних до роботи при високих температурах. 

Удосконалення техніки на кожному етапі розвитку висувало все нові і 

складніші вимоги до конструкційних матеріалів (температурна стійкість, 

зносостійкість, електрична провідність тощо) та стимулювало створення 

нових матеріалів. Наприклад, суднобудуванню потрібні сталі і сплави з 

доброю зварюваністю і високою корозійною стійкістю, а хімічному 

машинобудуванню — з високою стійкістю до агресивних середовищ. 

Для багатьох областей техніки є необхідними конструкційні матеріали, 

що поєднують конструкційну міцність з високими електричними, 

теплозахисними, оптичними та іншими властивостями. 

Питання для самоконтролю: 

1. Що називають конструкційними матеріалами? 

2. Як поділяють металеві конструкційні матеріали? 

3. Чому більше використовуються сплави, ніж чисті метали? 

 

                             

 

 

 

 

 

 

https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9F%D0%B0%D1%80%D0%BE%D0%B2%D0%B0_%D0%BC%D0%B0%D1%88%D0%B8%D0%BD%D0%B0
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%94%D0%B2%D0%B8%D0%B3%D1%83%D0%BD_%D0%B2%D0%BD%D1%83%D1%82%D1%80%D1%96%D1%88%D0%BD%D1%8C%D0%BE%D0%B3%D0%BE_%D0%B7%D0%B3%D0%BE%D1%80%D1%8F%D0%BD%D0%BD%D1%8F
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%A7%D0%B0%D0%B2%D1%83%D0%BD
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%A1%D1%82%D0%B0%D0%BB%D1%8C
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%A1%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D0%B2%D0%B8_%D0%BC%D1%96%D0%B4%D1%96
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%91%D1%80%D0%BE%D0%BD%D0%B7%D0%B0
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9B%D0%B0%D1%82%D1%83%D0%BD%D1%8C
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%A1%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D0%B2%D0%B8_%D1%81%D0%B2%D0%B8%D0%BD%D1%86%D1%8E
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%A1%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D0%B2%D0%B8_%D0%BE%D0%BB%D0%BE%D0%B2%D0%B0
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9F%D0%B8%D1%82%D0%BE%D0%BC%D0%B0_%D0%BC%D1%96%D1%86%D0%BD%D1%96%D1%81%D1%82%D1%8C
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%90%D0%BB%D1%8E%D0%BC%D1%96%D0%BD%D1%96%D1%94%D0%B2%D1%96_%D1%81%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D0%B2%D0%B8
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9C%D0%B0%D0%B3%D0%BD%D1%96%D1%94%D0%B2%D1%96_%D1%81%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D0%B2%D0%B8
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%96%D0%B0%D1%80%D0%BE%D0%BC%D1%96%D1%86%D0%BD%D1%96_%D1%81%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D0%B2%D0%B8
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%96%D0%B0%D1%80%D0%BE%D0%BC%D1%96%D1%86%D0%BD%D1%96_%D1%81%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D0%B2%D0%B8
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9D%D1%96%D0%BA%D0%B5%D0%BB%D0%B5%D0%B2%D1%96_%D1%81%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D0%B2%D0%B8
https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9A%D0%BE%D0%BD%D1%81%D1%82%D1%80%D1%83%D0%BA%D1%86%D1%96%D0%B9%D0%BD%D0%B0_%D0%BC%D1%96%D1%86%D0%BD%D1%96%D1%81%D1%82%D1%8C
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Лекція  7.  Корозія металів 

7.1. Корозія металів 

Корозією зазвичай називають мимовільне руйнування металів у 

результаті їхньої хімічної й електрохімічної взаємодії із зовнішнім 

середовищем та перетворення їх у стійкі сполуки (оксиди, гідроксиди, солі). 

Власне кажучи, корозія являє собою сукупність окисно-відновних 

процесів, які відбуваються при контакті металів з агресивним середовищем, 

що призводить до руйнування металевих виробів. Під агресивним 

середовищем мають на увазі окисну атмосферу (присутність кисню в 

атмосфері Землі робить її окисною), особливо в присутності води або 

розчинів електролітів. 

За механізмом процесу розрізняють хімічну та електрохімічну корозію 

металів. Хімічна корозія являє собою звичайну хімічну реакцію між атомами 

металів і різних окисників. Прикладами хімічної корозії є 

високотемпературне окиснення металів киснем, окиснення поверхні 

алюмінію на повітрі, взаємодія металів із хлором, сіркою, 

сірководнем H2S тощо. 

Електрохімічна корозія протікає в розчинах, тобто, в основному, при 

контакті металів з розчинами електролітів, особливо у тих випадках, коли 

метали перебувають у контакті з менш активними металами. Швидкість 

корозії істотно залежить від активності металів, а також від концентрації й 

природи домішок у воді. У чистій воді метали майже не піддаються корозії, а 

в контакті з більш активними металами навіть у розчинах електролітів не 

кородують. 

Багато металів, зокрема й залізо, перебувають у земній корі у вигляді 

оксидів. Перехід від металу до оксиду — енергетично вигідний процес, 

інакше кажучи, оксиди більш стійкі сполуки, ніж метали. Для того щоб 

провести зворотний процес і добути метал з руди, необхідно затратити багато 

енергії, тому залізо виявляє тенденцію перетворюватися знову в оксид — як 

кажуть, залізо іржавіє. Іржавіння — це термін для позначення корозії, тобто 

процесу окиснення металів під дією навколишнього середовища. 

Кругообіг металів у природі можна зобразити за допомогою такої схеми: 

  

  

Металеві вироби іржавіють тому, що сталь, з якої вони зроблені, реагує 

з киснем та водою, котрі містяться в атмосфері. При корозії заліза або сталі 

утворюються гідратовані форми ферум(ІІІ) оксиду різного 
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складу (Fe2О3 ∙ хН2О). Оксид проникний для повітря та води й не утворює 

захисного шару на поверхні металу. Тож корозія металу продовжується й під 

шаром іржі, що утворилася. 

Коли метали контактують із вологим повітрям, вони завжди підлягають 

корозії, однак на швидкість іржавіння впливає дуже багато факторів. З-поміж 

них можна назвати такі: наявність домішок у металі; присутність кислот або 

інших електролітів у розчинах, що стикаються з поверхнею заліза; кисень, 

який міститься в цих розчинах. 

7.2. Механізм електрохімічної корозії металевої поверхні 

У більшості випадків корозія являє собою електрохімічний процес. На 

поверхні металу утворюються електрохімічні комірки, в яких різні ділянки 

діють як області окиснення та області відновлення. 

Нижче наведені дві напівреакції окисно-відновного процесу іржавіння: 

 
Сумарне рівняння реакції корозії заліза можна записати так: 

 
Схематично процеси, які відбуваються на поверхні заліза або сталі при 

контакті з водою, можна подати так: 

Концентрація кисню, розчиненого в краплі води, визначає те, які 

області на поверхні металу є місцем відновлення, а які — місцем окиснення. 

По краях краплі, де концентрація розчиненого кисню вища, кисень 

відновлюється до гідроксид-йонів. 

  

 
  

Необхідні для відновлення кисню електрони переміщаються із центра 

краплі, де вони вивільняються при окисненні Феруму й де концентрація 

розчиненого кисню мала. Йони Феруму переходять у розчин. Вивільнювані 

електрони по поверхні металу переміщаються до країв краплі. 

Сказане вище пояснює, чому корозія найбільшою мірою проявляється в 

центрі краплі води або під шаром фарби: це області, в які надходження 

кисню обмежене. Тут утворюються так звані «раковини», в яких Ферум 

переходить у розчин. 

Іржа як така виникає в результаті послідовності вторинних процесів у 

розчині, куди дифундують із поверхні металу йони Феруму та гідроксид-

йони. Захисний шар на поверхні не утворюється. 
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Активність протікання реакції відновлення Оксигену залежить від 

кислотності середовища, тому в кислому середовищі корозія прискорюється. 

Будь-які примісні солі, наприклад, натрій хлорид у бризах морської води, 

сприяють утворенню іржі, оскільки збільшують електропровідність води. 

Можливо, проблему корозії ніколи не вдасться розв’язати повністю, і 

найбільше, на що можна розраховувати,— це уповільнити її, але не 

зупинити. 

7.3. Методи захисту від корозії 

На сьогодні існує кілька способів запобігання корозії. 

Відокремлення металу від агресивного середовища — фарбування, 

змащування маслами, покриття неактивними металами або емаллю (І), 

Приведення поверхні металів у контакт із більш активними металами (II). 

Використання речовин, що сповільнюють корозію (інгібітори корозії), та 

сплавів, стійких до корозії (III). 

I. Найпростіший спосіб захистити сталь від корозії — це ізолювати 

метал від атмосферного повітря. Це можна зробити за допомогою масляного, 

жирового змащування або нанесення захисного шару фарби. 

Зараз широко застосовують захисні покриття з органічних полімерів. 

Покриття можна робити різних кольорів, і це досить гнучке розв’язання 

проблеми корозії. Навіть побіжний погляд на речі, які оточують нас у побуті, 

дає масу прикладів такого розв’язання: холодильник, сушарка для посуду, 

піднос, велосипед тощо. 

II. Іноді залізо покривають тонким шаром іншого металу. Деякі 

виробники виготовляють кузови автомобілів зі сталі з гальванічним 

цинковим покриттям. При такій обробці утворюється міцно зчеплений з 

основою шар цинк оксиду, і якщо гальванічне покриття не ушкоджене, воно 

добре захищає від іржі. 

Навіть якщо таке покриття має вади, сталевий корпус машини все ж 

таки захищений від швидкого руйнування, тому що в цій системі переважно 

кородує цинк, а не залізо, оскільки цинк більш активний метал, аніж залізо. У 

даному разі цинк приносять у жертву. Одна з найперших пропозицій щодо 

використання протекторних («жертовних») металів була зроблена в 1824 році 

для захисту від корозії металевої обшивки корпусів морських човнів. 

Сьогодні цинкові блоки використовують для захисту від корозії 

нафтовидобувних платформ у морях: корозія з дорогих складних сталевих 

конструкцій переводиться на шматки металу, які легко замінити. У чому ж 

полягає принцип такого захисту? Проілюструємо його за допомогою схеми. 
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Через певні проміжки вздовж усієї опори, що перебуває в морі, 

прикріплені цинкові блоки. Оскільки цинк активніший, аніж залізо 

(розташований лівіше в електрохімічному ряді напруг), то переважно 

окислюється цинк, а залізна поверхня переважно залишається недоторканою. 

У принципі, будь-який метал, розташований лівіше заліза в електрохімічному 

ряді напруг, може бути використаний для захисту сталевих виробів. Одним зі 

способів захисту заліза від корозії є катодний захист (мал 7). При катодному 

захисті активний метал (цинк) бере участь в анодному процесі. На залізі 

відбувається катодне відновлення кисню. 

  

Мал . 7. Катодний захист заліза. 

На відміну від цього, анодні металічні покриття, такі як цинкові чи 

алюмінієві по сталі, будучи більш електронегативними, захищають основний 

метал, який у їх присутності працює як катод і тому зберігається практично 

без змін до тих пір, поки не розчиниться цинк  (алюміній). Цей принцип 

досить широко використовується  і в практиці: в протекторному захисті: до 

захищеного від корозії металу на певній відстані один від одного підвішують 

протекторні цинкові аноди, які дозволяють охороняти від корозії цінну 

конструкцію (мал. 8). 

 

 

 
   Мал. 8. Схема протекторного захисту 

  Таке ж завдання має і катодний захист, який застосовують для захисту 

від корозії магістральних трубопроводів, морських нафтопромислових 

споруд і деяких інших відповідальних  конструкцій. В цьому випадку 

конструкцію, яку захищають, під’єднують  до негативного полюса 

постійного джерела струму і таким чином підвищують потенціал сталі, 

роблячи її катодом по відношенню до якогось непотрібної металевої рельси, 

яка під’єднана до позитивного полюса джерела струму і виконує функцію 

аноду. В цьому випадку ми «пожертвуємо» малоцінними відходами металу, 

захищаючи конструкцію від корозії. Схема катодного захисту  показана на 

мал. 9.  
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  Мал. 9.  Схема катодного захисту магістрального трубопроводу 

 В практиці зустрічаються і  випадки прискорення корозії під впливом 

постійного електричного струму. Таке руйнування металу, що називають 

електрокорозією, чи корозією блукаючими струмами  відбувається при 

підключенні конструкції до позитивного джерела струму. Цей випадок 

реалізується, наприклад, в умовах, коли трубопровід знаходиться поблизу 

струмонесучих трамвайних рейс, а грунт не має на якій-небудь ділянці 

достатніх ізолюючих властивостей. Інтенсивній локальній корозії піддається 

та частина трубопроводу, де блукаючі струми виходять з металу в грунт 

(анодна зона), тоді як на інших ділянках трубопроводу корозія не 

посилюється. 

          Аналогічний принцип використовують для захисту залізобетонних 

конструкцій житлових будинків, в яких усі залізні прути з’єднані один з 

одним і з’єднуються зі шматком магнію, заритим у землю. 

III. Дуже розповсюдженим розв’язанням проблеми захисту від корозії є 

використання іржостійких сплавів. Багато зі сталевих виробів, 

використовуваних у побуті, особливо ті, що перебувають у постійному 

контакті з водою: кухонний посуд, ложки, виделки, ножі, бак пральної 

машини тощо — виготовлені з іржостійкої сталі, яка не вимагає додаткового 

захисту. 

Іржостійку сталь винайшов у 1913 році хімік із Шеффілда Гаррі 

Бріарлі. Він досліджував швидке зношування нарізки збройових стволів і 

вирішив спробувати сталь із високим вмістом хрому, щоб подивитися, чи не 

можна в такий спосіб продовжити життя зброї. 

Зазвичай при проведенні аналізу сталі зразок розчиняли в кислоті. 

Бріарлі, проводячи такий аналіз, зіштовхнувся з несподіваними труднощами. 

Його сталь, із високим вмістом хрому, не розчинялася. Він також помітив, 

що залишені в лабораторії зразки зберігали первісний блиск. Бріарлі відразу 

ж зметикував, що він винайшов сталь, стійку до корозії. 

Винахід Гаррі Бріарлі наштовхнувся на деякі забобони. Один з 

головних виробників металевого посуду в Шеффілді вважав саму ідею 

Бріарлі такою, «що суперечить природі», а інший заявив, що «стійкість до 

корозії — не таке вже й велике достоїнство ножів, які за своїм призначенням 

вимагають чищення після кожного використання». Сьогодні ми сприймаємо 

як належне те, що посуд зберігає свій блиск і не піддається дії кислот, які 

містяться в їжі. 

Іржостійка сталь не піддається корозії тому, що на її поверхні 

утворюється плівка хром(ІІІ) оксиду. На відміну від іржі, на цей оксид не діє 

вода, і він міцно зчеплений з металевою поверхнею. Маючи товщину всього 
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кілька нанометрів, оксидна плівка невидима для неозброєного ока й не 

приховує природний блиск металу. При цьому вона непроникна для повітря 

та води й захищає метал. Більше того, якщо зішкребти поверхневу плівку, 

вона швидко відновиться. 

На жаль, іржостійка сталь дорога, і ми змушені зважати на це при 

виборі сталі для використовування. У сучасній техніці найчастіше 

використовують іржостійку сталь такого складу: 74% заліза, 18% хрому, 8% 

нікелю. 

Оскільки використання іржостійкої сталі не завжди економічно 

виправдане, як і використання захисних шарів змазок та фарб, то сьогодні 

досить часто використовують покриття залізних виробів тонким шаром 

цинку (оцинковане залізо) або олова (луджене залізо). Останнє дуже часто 

використовують при виготовленні консервів. 

Метод захисту консервів покриттям внутрішньої металевої поверхні 

оловом запропонував англієць Пітер Дюранд. Із таким захистом консерви 

впродовж тривалого часу залишаються придатними для їжі. На жаль, 

виробництво продуктових консервів та напоїв не позбавлене труднощів. Різні 

продукти створюють усередині банки різне середовище, яке по-різному діє 

на метал і може спричинити корозію. 

На початку XX століття стали випускати баночне пиво. Однак новий 

продукт не мав блискавичного успіху, і причиною цього було те, що банки 

кородували зсередини. Тонкий шар олова, що ним покривали банки, дуже 

рідко виходив суцільним. Найчастіше він мав незначні вади. У водному 

розчині залізо окислюється швидше, ніж олово (через більш високу 

активність). Йони Феруму Fe2+ розчинялися в пиві (яке загалом є непоганим 

засобом від анемії) і надавали напою присмаку металу, а крім того, 

зменшували його прозорість. Це знижувало популярність баночного пива. 

Утім, виробникам вдалося подолати цю проблему після того, як вони стали 

покривати внутрішність банок спеціальним інертним органічним лаком. 

У банках з консервованими фруктами є органічні кислоти, наприклад 

лимонна кислота. У розчині ці кислоти сприяють зв’язуванню йонів 

Стануму Sn2+ і тим самим збільшують швидкість розчинення олов’яного 

покриття, тому в консервованих фруктах (персиках тощо) переважно кородує 

олово. Йони Стануму, які потрапляють у такий спосіб у їжу, нетоксичні. 

Вони не змінюють суттєво смакові якості консервованих фруктів, хіба що 

надають їм гоструватого присмаку. Однак якщо таку банку зберігати занадто 

довго, можуть виникнути проблеми. Тонкий шар олова, який окислюється, 

зрештою зруйнується й під впливом органічних кислот почне досить швидко 

кородувати залізний шар. 

Питання для самоконтролю: 

1. Який процес називають корозією? 

2. Назвіть фактори, які викликають корозію. 

3. Чим схожі і відрізняються катодний і протекторний захист металів? 

4. Які речовини називають інгібіторами? Наведіть приклади.   
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