ЛЕКЦІЯ № 1
Основні поняття та закони хімії
Хімія як наука вивчає склад, будову, властивості та перетворення речовин без зміни складу ядер атомів, що їх утворюють.
Відповідно до атомно-молекулярного вчення, речовини складаються з структурних частинок (молекул, атомів, іонів), що знаходяться в неперервному, хаотичному русі. Між цими частинками діють сили взаємного тяжіння та відштовхування, що в цілому призводить до появи відстані між частинками речовини.
Молекула – найменша частинка речовини, що зберігає її хімічні властивості. Молекули складаються з атомів, які з’єднанні між собою хімічними зв’язками.
Атом – електронейтральна хімічно неподільна частинка речовини, що має у своєму складі позитивно заряджене ядро та негативно заряджені електрони. Кількісними характеристиками атома є заряд ядра та атомна маса. Вони вказані в періодичній системі елементів, де також наведені назви та символи хімічних елементів.
Заряд ядра атома визначається кількістю протонів, яка дорівнює порядковому номеру елемента, а атомна маса – сумою мас протонів та нейтронів.
Атоми, що мають однаковий заряд ядра (тобто однакову кількість протонів), належать до певного хімічного елемента.
В Періодичній системі елементів наведені середні атомні маси елементів з урахуванням їх поширення у природі.
З атомів хімічних елементів утворюються прості та складні речовини.
Простими називають речовини, які утворені атомами тільки одного хімічного елемента, тобто проста речовина є формою існування хімічного елемента. 
Складні речовини містять різні елементи. Складних речовин значно більше, ніж простих (понад 12 млн).
Складні речовини можуть мати молекулярну або немолекулярну структуру (іонну чи металічну). Прості речовини мають атомну, молекулярну і металічну будову. 
Атоми та молекули мають дуже малі розміри і маси. Тому в хімії використовують не абсолютні, а відносні атомні та молекулярні маси (Аr і Mr). Їх виражають у відносних атомних одиницях маси (в.а.о.м.). Відносна атомна одиниця маси дорівнює 1/12 маси ізотопу Карбону 12С і становить 1,6 10–24 г. Як усі відносні одиниці, Ar i Mr – безрозмірні. Їх значення беруть з таблиці періодичної системи елементів (наприклад, відносна атомна маса Оксигену Ar(O) = 16,  Хлору – Ar(Cl) = 35,5).
Відносну молекулярну масу розраховують за хімічною формулою речовини, використовуючи значення відносних атомних мас елементів, що входять до складу молекули. Наприклад, відносну молекулярну масу Ca3(PO4)2 розраховують так:

Mr(Ca3(PO4)2) = 3Ar(Ca) + 2Ar(P) + 8Ar(O) = 3 · 40 + 2 · 31 + 8 · 16 = 310.
Для кількісної характеристики речовини використовують також таку одиницю, як моль – кількість речовини, що містить стільки структурних частинок (молекул, атомів, іонів або інших), скільки атомів міститься в ізотопі Карбону 12C масою 0,012 кг (12 г). Розрахунок показує, що в 12 г цього ізотопу міститься 6,02х1023 атомів. Це число називають сталою Авогадро (NA): NA = 6,02 1023 моль–1. Кількість речовини позначають буквою  або n.
Крім відносної молекулярної маси Мr існує і молярна маса М, г/моль, яку можна визначити як відношення маси речовини m до кількості тієї ж речовини:
         
Звідси
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(1.2)
Для газоподібних речовин використовують молярний об’єм Vm, який визначається відношенням об’єму речовини до її кількості:

                                        [image: image2.png]vx=V(x)/ ().





 (1.3)
Найчастіше в хімії застосовують молярний об’єм газу, виміряний за нормальних умов (н. у.): тиск Р0 = 101,325 кПа, температура Т = 273,15 К.
Молярний об’єм за н. у. є постійною величиною для усіх газів. Він дорівнює Vm = 22,4 дм3/ моль.
З формули  виходить, що кількість речовини  можна визначити і так:

    [image: image3.png]vix)=V(x)/V .






(1.4)
Крім того, кількість речовини з урахуванням структурних одиниць речовини (N) становить:

[image: image4.png]v(ix)=N(x)/ N ,.






 (1.5)
Тобто, об’єднавши формули ,  і , можна записати:

  [image: image5.png]_m(x) _V(x) _N(x)
W) = M(kx) V. N,






  (1.6)
Формула  потрібна при розв’язанні розрахункових задач щодо маси, об’єму, кількості речовини і кількості структурних одиниць речовини.
Значне місце в хімії посідає таке поняття, як ступінь окиснення. Він визначається як умовний заряд атома, який він мав би за умови віддачі або приєднання певної кількості електронів (тобто атом при цьому перетворився б на іон). Ступінь окиснення позначається числом, перед яким ставлять знак «+» або «–» для умовних іонів та числом, після якого ставлять знак «+» або «–» для реальних іонів. Значення ступеня окиснення розміщують над символом атома елемента.
Для визначення ступеня окиснення атомів простих і складних речовин користуються такими правилами:
1. Ступінь окиснення атомів у простих речовинах (незалежно від їх складу) дорівнює нулю. Наприклад: [image: image6.png]0 0
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2. Ступінь окиснення одноатомних іонів дорівнює заряду цього ж іона: Cl− (ступінь окиснення Хлору –1); S2− (ступінь окиснення Сульфуру –2); Na+ (ступінь окиснення Натрію +1) і т. д.
3. Алгебраїчна сума ступенів окиснення атомів всіх елементів у складних речовинах дорівнює нулю, у складних іонах – заряду іона:
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(1.7)
де ni – число атомів елемента в молекулі або іоні; Qi – ступінь окиснення атома елемента; q – сумарний заряд молекули або іона.
Крім того, слід пам’ятати постійні ступені окиснення атомів деяких хімічних елементів у сполуках:
+1 – Li, Na, K, Rb, Cs, H (крім гідридів);
+2 – Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Zn, Cd;
+3 – Al, Sc, La;
–1 – F;
–2 – O (окрім пероксидів та інших сполук перекисного типу).
Для атомів інших елементів ступінь окиснення є змінною величиною.
Виходячи з цього, за формулою  визначають ступені окиснення атомів елементів у складних сполуках або іонах. Наприклад, треба знайти ступінь окиснення атома Хрому у K2Cr2O7. Ступінь окиснення атомів Калію й Оксигену постійний і дорівнює (+1) і (–2) відповідно, для Хрому – змінний. Складаємо рівняння, яке є сумою добутків числа атомів елемента, що входять до складу структурної одиниці, на їх ступінь окиснення:
2∙(+1) + 2∙x + 7∙(–2) = 0,
де х – ступінь окиснення атома Хрому.
Тоді 2х = 12; х = +6.
Для визначення ступеня окиснення атома Нітрогену в іоні [NO2]– складаємо подібне рівняння:
1∙х + 2∙(–2) = –1,
де х – ступінь окиснення атома Нітрогену, –1 – заряд іона.
Отже х = +3.
Знаючи ступені окиснення атомів або заряди іонів, можна розв’язати і зворотну задачу: скласти формулу складної речовини, виходячи з її складу. Крім того, ступінь окиснення використовують для складання графічних формул речовин.
2. Основні закони хімії
Закон сталості складу: кожна речовина молекулярної будови має сталий склад, що не залежить від способу її одержання. Наприклад, до складу карбон (IV) оксиду СО2 входять Карбон і Оксиген, масові частки яких відповідно становлять 27,27 % і 72,73 %. Такий же якісний та кількісний склад буде мати і карбон (IV) оксид, що був отриманий, наприклад, при згорянні органічних речовин, термічному розкладанні вапняку тощо.
Закон збереження маси речовин: під час хімічних реакцій маса речовин (речовини), що вступають (вступає) у хімічну реакцію, дорівнює масі речовин (речовини), що утворюються (утворюється) внаслідок реакції.
Згідно з сучасною точкою зору цей закон є приблизним оскільки усі хімічні реакції завжди супроводжуються виділенням або поглинанням енергії, що призводить до зміни маси реагуючих речовин. Однак ці зміни надто малі (приблизно 10–9 г) і зафіксувати їх сучасними методами практично неможливо. Тому можна сміливо вважати, що закон збереження маси виконується під час хімічних реакцій.
Закон об’ємних співвідношень: об’єми газів, що вступають у реакцію та утворюються внаслідок неї, співвідносяться між собою, як невеликі прості числа, наприклад:

2NO(г) + О2(г) = 2NO2(г),
тобто 2 : 1 : 2.
Коефіцієнти 2; 1; 2 називають стехіометричними.
Закон Авогадро: у рівних об’ємах різних газів за однакових умов міститься однакове число молекул.
На основі цього закону був визначений молярний об’єм газу за нормальних умов (Vm), молекулярні маси газів, стала Авогадро (NA), універсальна газова стала (R). При розрахунках за хімічними рівняннями використовують не тільки закон, а й висновки із закону Авогадро:
1) молярний об’єм будь-якого газу за нормальних умов дорівнює 22,4 л;
2) співвідношення густини двох газів за однакових умов дорівнює співвідношенню їх відносних молекулярних або молярних мас. Це співвідношення називають густиною D першого газу відносно другого:
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(2.1)

Звідси густина газів за дигідрогеном:

                                   [image: image9.png]D(A)y,
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а густина газів за повітрям:

                                 [image: image10.png]




Густина диоксигену за дигідрогеном і повітрям:

                                       [image: image11.png]=32 1103,
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Об’єднаний газовий закон: для даної маси газу відношення добутку тиску на об’єм за абсолютної температури є сталою величиною у будь-якому стані:

           [image: image12.png]PV _ RV,
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(2.2)
де P0, T0, V0 — тиск, температура та об’єм за нормальних умов:

         [image: image13.png]PV
—— = Cconst.
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(2.3)
Відношення [image: image14.png]


 з рівняння газового стану для 1 моль будь-якого (ідеального) газу є постійним. Цю величину називають універсальною газовою сталою (R):
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(2.4)
Рівняння (2.4) для 1 моль газу перетворюється на рівняння

       [image: image16.png]PV =RI
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(2.5) 
а для υ молів газу
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 (2.6)
Якщо врахувати, що [image: image18.png]


, то рівняння (2,6) має вигляд (рівняння Менделєєва – Клапейрона):
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(2.7)
Парціальним тиском газу в суміші називають такий тиск, який мала б ця ж сама кількість газу, якщо б він займав при цій самій температурі увесь об’єм, який має суміш газів.
Відповідно до закону парціальних тисків загальний тиск суміші газів, які хімічно не взаємодіють один з одним, дорівнює сумі парціальних тисків газів, які складають суміш:

[image: image20.png]P=B+FP+P +..



,



(2.8)
де P – загальний тиск; P1, P2, P3 – парціальні тиски газів.
ЛЕКЦІЯ № 2
Основні класи неорганічних сполук
Систематизація і номенклатура хімічних сполук базується на найважливішій характеристиці – хімічному складі. Якщо речовина містить атоми тільки одного з хімічних елементів, то її називають простою речовиною. Якщо речовина містить атоми різних хімічних елементів, то її називають складною речовиною. Усі прості (крім одноатомних) та усі складні речовини називають хімічними сполуками.
Номенклатура неорганічних речовин складається з формул та назв. Хімічна формула – зображення складу речовини за допомогою символів хімічних елементів, числових індексів та інших знаків. Хімічна назва – зображення складу речовини за допомогою слова або групи слів.
Символи і назви хімічних елементів наведені у періодичній системі елементів. Елементи умовно поділяють на метали та неметали. До неметалів відносять усі елементи VIIIA групи (благородні гази), VIIA групи (галогени), елементи VIA групи (крім Полонію), Нітроген, Фосфор, Арсен, Карбон, Силіцій, Бор, Гідроген. Інші елементи відносять до металів.
Назви простих речовин складаються з одного слова – найменування хімічного елемента з чисельним префіксом (або без нього), наприклад:
Mg – (моно) Магній; Hg – (моно) Меркурій; O2 – диоксиген; O3 – триоксиген; P4 – тетрафосфор; S8 – октасульфур.
Невизначене число зазначають чисельним префіксом – полі.
На відміну від назви елемента, яка пишеться з великої літери, аналогічна назва простої речовини – з маленької літери. Для деяких простих речовин використовують також спеціальні назви: О3 – озон;  Р4 – білий фосфор.
Хімічні формули складних речовин складаються з позначення електропозитивної та електронегативної складових частин, наприклад NaCl (Na+ – електропозитивна, Cl– – електронегативна).
Назви складних речовин утворюють за хімічними формулами зліва направо. Вони складаються з двох слів – назв електропозитивних (в іменному відмінку) та електронегативних (в родовому відмінку) складових частин, наприклад:
СuSO4
купрум(II) сульфат;
PСl3
фосфор трихлорид або фосфор(III) хлорид;
CO
карбон монооксид або карбон(II) оксид.
Оксиди 
Оксидами називають речовини, що складаються з двох елементів, одним з яких є Оксиген зі ступенем окиснення –2.
За хімічними властивостями оксиди поділяються на солетворні та несолетворні. Оксиди, які не утворюють солей, називають несолетворними: NO – нітроген(II) оксид; N2O – нітроген(I) оксид; SiO – силіцій(II) оксид та інші. Солетворні оксиди поділяються на основні, кислотні та амфотерні. 
До основних оксидів належать оксиди, гідрати яких виявляють лише основні властивості, тобто оксиди лужних (Li; Na; K; Rb; Cs) та лужно-земельних (Ca; Sr; Ba) металів, Магнію, Лантану, а також усіх інших металів з нижчими ступенями окиснення.
Кислотними називаються оксиди, гідрати яких виявляють лише кислотні властивості. Тому кислотні оксиди ще називають ангідридами кислот. До них належать оксиди неметалів (SO2; SO3; CO2), а також металів з високими та вищими ступенями окиснення (CrO3; Mn2O7).
Амфотерними називаються оксиди, які виявляють властивості основних і кислотних оксидів. До амфотерних належать тільки оксиди металів, зокрема головних підгруп (Be, Аl, Sn, Pb), а також оксиди елементів побічних підгруп ZnO, Sc2O3 і багатьох металів з проміжними ступенями окиснення: MnO2; Fe2O3; Cr2O3.
Способи одержання оксидів
1. Взаємодія простих і складних речовин з диоксигеном:
2Zn + O2 = 2ZnO
S + O2 = SO2
C2H4 + 3O2 = 2CO2 + 2H2O
2PbS + 3O2 = 2PbO + 2SO2
2. Розклад складних оксигенвмісних речовин:
Ca(OH)2 = CaO + H2O
4HNO3 = 4NO2 + 2H2O + O2
3. Взаємодія активних металів з оксидами менш активних металів:
2Al + Fe2O3 = Al2O3 + 2Fe
Хімічні властивості оксидів
1. Взаємодія з водою.
З водою взаємодіють тільки оксиди, яким відповідають розчинні у воді гідроксиди (основні або кислотні). Головним чином, це оксиди лужних і лужно-земельних металів, які утворюють луги:
BaO + H2O = Ba(OH)2
Основні оксиди, яким відповідають нерозчинні у воді гідроксиди, з водою не взаємодіють.
При взаємодії з водою кислотних оксидів утворюються кислоти:
P2O5 + 3H2O = 2H3PO4
Амфотерні оксиди з водою не взаємодіють тому, що відповідні їм гідроксиди нерозчинні у воді.
2. Взаємодія з кислотами.
Основні і амфотерні оксиди взаємодіють з кислотами з утворенням солей:
CaO + 2HCl = CaCl2 + H2O
Al2O3 + 6HNO3 = 2Al(NO3)3 + 3H2O
Кислотні оксиди, як правило, з кислотами не взаємодіють, за винятком окисно-відновних реакцій.
3. Взаємодія з основами.
Кислотні і амфотерні оксиди взаємодіють з лугами з утворенням простих або комплексних солей:
CO2 + 2NaOH = Na2CO3 + H2O
Al2O3 + 2NaOH [image: image21.png][~



 2NaAlO2 + H2O
Al2O3 + 2NaOH + 3H2O = 2Na[Al(OH)4]
Основні оксиди з основами не взаємодіють.
4. Взаємодія оксидів між собою.
Оксиди протилежної природи взаємодіють між собою:
– основні оксиди взаємодіють з кислотними: 
3CaO + P2O5 = Ca3(PO4)2,
– амфотерні оксиди реагують як з кислотними, так і з основними оксидами:
CaO + ZnO = CaZnO2
CO2 + ZnO = ZnCO3
Основи
Основами називають сполуки, які складаються з катіонів металу та однієї або декількох гідроксогруп ОН–. З точки зору електролітичної дисоціації основи – це електроліти, які дисоціюють з утворенням ОН–-іонів. Наприклад, основами є NaOH; Ba(OH)2; La(OH)3.
Назва основи складається з назви металу в називному відмінку та слова «гідроксид». Якщо метал утворює декілька гідроксидів, ступінь його окиснення вказують римською цифрою в дужках. Наприклад, CuOH – купрум(I) гідроксид, Cu(OH)2 – купрум(II) гідроксид. При цьому кількість гідроксогруп, що зв’язані з атомом металу, визначає кислотність основи, тобто NaOH, KOH, TlOH – однокислотні основи, Ca(OH)2, Ba(OH)2, Cu(OH)2 – двокислотні, Lа(OH)3, Al(OH)3 – трикислотні, Th(OH)4 – чотирикислотні. П’яти- та шестикислотні основи невідомі.
Одержання основ
1. Прямий спосіб – одержання розчинних основ. 
– взаємодія оксидів лужних і лужноземельних металів з водою:
Na2O + H2O = 2NaOH
BaO + H2O = Ba(OH)2 
– взаємодія лужних і лужноземельних металів з водою:
2Na + 2H2O = 2NaOH + H2
Ba + 2H2O = Ba(OH)2 + H2
2. Непрямий спосіб – одержання слабких основ:
CuSO4 + 2NaOH = Cu(OH)2↓ + Na2SO4
BiCl3 + 3NaOH = Bi(OH)3↓ + 3NaCl
Хімічні властивості основ
1. Луги, як сильні електроліти, дисоціюють необоротно з утворенням гідроксид-іонів:
NaOH → Na+ + OH–
Багатокислотні луги дисоціюють ступінчасто:
Ba(OH)2 → BaOH+ + OH–    I ступінь
BaOH+ → Ba2+ + OH–    II ступінь
Нерозчинні у воді основи не змінюють колір індикаторів, оскільки практично не дисоціюють.
2. Основи взаємодіють з кислотами (реакція нейтралізації):
NaOH + HCl = NaCl + H2O
Mg(OH)2 + 2HNO3 = Mg(NO3)2 + 2H2O
3. Луги взаємодіють з кислотними оксидами:
Ca(OH)2 + CO2 = CaCO3↓ + H2O
і солями, якщо утворюються нерозчинні сполуки або сильна основа витісняє менш сильну:
2KOH + NiSO4 = Ni(OH)2↓ + K2SO4
NH4Cl + NaOH = NH4OH + NaCl
Нерозчинні у воді основи з кислотними оксидами та солями не взаємодіють.
4. Більшість основ при нагріванні розкладаються:
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5. Крім того, луги взаємодіють при сплавленні з амфотерними оксидами:
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6. Луги також взаємодіють з амфотерними гідроксидами:
2NaOH + Zn(OH)2 = Na2[Zn(OH)4]
Кислоти 
Кислотами називають сполуки, до складу яких входять атоми Гідрогену, здатні заміщуватися атомами металів.
Згідно з теорією електролітичної дисоціації до кислот належать електроліти, які при дисоціації утворюють катіони H+.

HCl → H+ + Cl–
Розрізняють кислоти: 
– безоксигенові (HCl, H2S), оксигенвмісні (HNO3, H2SO4); 
– одноосновні (HCl, HNO3), двоосновні (H2S, H2SO4), триосновні (H3PO4); 
– сильні (HCl, HNO3, H2SO4, HClO4), слабкі (H2SO3, H2CO3, CH3COOH); 
– кислоти-неокисники (HCl, HF, H2S, H2SO4 розведена, всі органічні кислоти), кислоти-окисники (HNO3 будь якої концентрації і H2SO4 концентрована).
Значення негативного заряду іона кислотного залишку визначається числом Гідроген-іонів, що утворюються внаслідок дисоціації.
Способи одержання кислот.
1. Розчинні оксигенвмісні кислоти утворюються при взаємодії кислотних оксидів з водою:
P2O5 + 3H2O = 2H3PO4
SO3 + H2O = H2SO4
Безкисневі кислоти одержують взаємодією дигідрогену з неметалом (з наступним розчиненням у воді отриманої сполуки):
H2 + Cl2 = 2HCl
H2 + S = H2S
Кислоти (кисневі та безкисневі) одержують дією на їх сухі солі інших кислот (більш сильних або менш летких):
FeS + 2HCl = FeCl2 + H2S
NaCl(кр.) + H2SO4(конц.) = NaHSO4 + HCl
Na2SiO3 + 2HCl = H2SiO3 + 2NaCl
Хімічні властивості кислот
1. Кислоти у водних розчинах дисоціюють з утворенням Н+-іонів та кислотного залишку, причому сильні кислоти дисоціюють необоротно:
HNO3 → H+ + NO[image: image24.png]
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Багатоосновні кислоти дисоціюють ступінчато:
H2SO4 → H+ + HSO H2SO4 →H+ + HSO[image: image26.png]


, 
 HSO[image: image27.png]


→ H+ + SO[image: image28.png]



2. Кислоти реагують з основами (реакція нейтралізації):
HCl + NaOH = NaCl + H2O (молекулярне рівняння)
H+ + OH– = H2O (скорочене іонно-молекулярне рівняння)
3. Кислоти взаємодіють з основними та амфотерними оксидами:
CaO + 2HNO3 = Ca(NO3)2 + H2O
Al2O3 + 6HNO3 = 2Al(NO3)3 + 3H2O
4. Кислоти реагують з металами.
Метали, які в ряду стандартних електродних потенціалів знаходяться до Гідрогену, відновлюють його розчинів кислот-неокисників, утворюючи відповідну сіль:
Zn + H2SO4(розв.) = ZnSO4 + H2
Кислоти-окисники (HNO3 і концентрована H2SO4) відновлюються металами до відповідних оксидів (NO2, NO та інші і SO2 або H2S), бо окисником у цих випадках виступають не іони Гідрогену, а солеутворюючий елемент (Нітроген або Сульфур) у вищому ступені окиснення:
3Cu + 8HNO3(розв.) = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O
Ag + 2HNO3(конц.) = AgNO3 + NO2 + H2O
Zn + 2H2SO4(конц.) = ZnSO4 + SO2 + 2H2O
5. Кислоти реагують з солями (див. способи одержання кислот).
6. При нагріванні кисневі кислоти можуть розкладатися:
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Амфотерні гідроксиди – це гідроксиди, які виявляють основні або кислотні властивості залежно від умов реакцій.
До цих гідроксидів належать: Be(OH)2; Al(OH)3; Zn(OH)2; Cr(OH)3 та інші.
Амфотерні гідроксиди – нерозчинні сполуки і слабкі електроліти. Вони дисоціюють за схемами:
Al(OH)3 → AlOH2+ + OH–
Al(OH)3 + H2O → H+ + [Al(OH)4]–
При взаємодії кислот з амфотерними гідроксидами вони виявляють основні, а при взаємодії з лугами – кислотні властивості:
Zn(OH)2 + 2HCl = ZnCl2 + H2O
Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2[Zn(OH)4]
У надлишку розчину лугів амфотерні гідроксиди утворюють комплексні сполуки – комплексні гідроксосолі:
Al(OH)3 + 3NaOH = Na3Al(OH)6.
Солі
Солі – це продукти заміщення Гідрогену кислоти металом або продукти обміну (повного або часткового) гідроксогруп основ на кислотні залишки (повного або часткового).
З точки зору теорії електролітичної дисоціації до солей належать електроліти, під час дисоціації яких утворюються катіони та аніони кислотного залишку, наприклад:
Fe2(SO4)3 → 2Fe3+ + 3SO[image: image30.png]



KAl(SO4)2 → K+ + Al3+ + 2SO[image: image31.png]



KHSO4 → K+ + HSO[image: image32.png]



Солі поділяють на середні, кислі, основні. Середні солі – це продукт повного заміщення Гідрогену кислоти металом:
Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2
Ba(OH)2 + H2SO4 = BaSO4 + 2H2O
Середні солі бувають прості (найбільш поширені сполуки), подвійні, змішані та комплексні. Прості солі складаються з катіону одного з металів та аніону одного з кислотних залишків (ZnSO4, NaCl тощо), подвійні містять катіони двох різних металів і один і той же аніон (KАl(SO4)2 тощо), змішані – навпаки, один катіон і два різних аніона (CaCl(OCl) – Кальцій хлорид-хлорат (I)).
Комплексні солі відрізняються від подвійних характером дисоціації у водних розчинах. Якщо подвійні солі дисоціюють на іони солі, з яких вони складаються, то комплексні солі при дисоціації утворюють комплексні іони, які є стійкими у водних розчинах:
KAl(SO4)2 → K+ + Al3+ + 2SO[image: image33.png]


,
Na3Al(OH)6 → 3Na+ + Al(OH)63–.
Кислі солі – це продукт неповного заміщення іонів Гідрогену в молекулі кислоти на іони металу. В складі таких солей містяться іони Гідрогену, наприклад, NaHCO3, Na2HPO4, KH2PO4.
Основні солі окрім іонів металу та кислотного залишку містять гідроксогрупи, наприклад, (MgOH)2SO4, AlOHCl2, Al(OH)2Cl. Це продукт неповного заміщення гідроксогруп основ на кислотні залишки.
Назви солей складаються з назв катіону в називному відмінку і кислотного залишку в родовому відмінку (без слова іон):
K2SO4 
Натрій сульфат;
Ba(HCO3)2 
Барій гідрокарбонат;
K2NaPO4 
Дикалій Натрій фосфат;
MgOHCl 
Магній гідроксохлорид.
Способи одержання солей.
1. Взаємодія металів з неметалами:
Zn + S = ZnS
2. Взаємодія метала з сіллю менш активного метала:
Zn + CuSO4 = ZnSO4 + Cu
3. Взаємодія металів з кислотами:
Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2
4. Взаємодія оксидів між собою:
CaO + CO2 = CaCO3
5. Взаємодія кислотних (амфотерних) оксидів з основами (лугами):
P2O5 + 6NaOH = 2Na3PO4 + 3H2O
Al2O3 + 2NaOH = 2NaAlO2 + H2O
6. Взаємодія основних (амфотерних) оксидів з кислотами:
CaO + 2HCl = CaCl2 + H2O
ZnO + H2SO4 = ZnSO4 + H2O
7. Реакція нейтралізації:
NaOH + HCl = NaCl + H2O
8. Взаємодія лугів з солями (з утворенням нерозчинних основ):
CuSO4 + 2NaOH = Cu(OH)2↓ + 2NaCl
9. Взаємодія кислоти з сіллю:
NaCl + H2SO4 = NaHSO4 + HCl
10. Взаємодія між солями (з утворенням нерозчинної солі):
AgNO3 + NaCl = AgCl↓ + NaNO3
Крім цих, найбільш поширених способів, існують інші способи одержання солей.
11. Взаємодія амоніаку з кислотами:
NH3 + HCl = NH4Cl
2NH3 + H2SO4 = (NH4)2SO4
12. Взаємодія кислих солей з лугами:
NaHCO3 + NaOH = Na2CO3 + H2O
13. Взаємодія основних солей з кислотами:
CaOHCl + HCl = CaCl2 + H2O
14. Взаємодія деяких солей з нелеткими оксидами:
Na2CO3 + SiO2 [image: image34.png]


 Na2SiO3 + CO2
15. Взаємодія амфотерних гідроксидів з лугом:
3NaOH + Al(OH)3 = Na3[Al(OH)6]
Деякі хімічні властивості солей наведені у прикладах способів їх одержання (приклади 2, 8, 9, 10, 14).
Солі розкладаються при нагріванні. Продукти, що утворюються, залежать від природи металу та кислоти:
CaCO3 [image: image35.png]


 CaO + CO2
2NaHCO3 [image: image36.png]


 Na2CO3 + CO2 + H2O
2KNO3 [image: image37.png]


 2KNO2 + O2
2Mg(NO3)2 [image: image38.png]


 2MgO + 4NO2 + O2
ЛЕКЦІЯ 3
БУДОВА ЕЛЕКТРОННИХ ОБОЛОНОК АТОМІВ 
У першій половині XX ст. було закладено основи нової науки – квантової механіки, завданням якої стало вивчення руху і взаємодії об’єктів мікросвіту: фотонів, електронів, атомів, молекул. Квантова механіка ґрунтується на таких принципах:
1) квантування енергії Планка;
2) подвійності властивостей (корпускулярно-хвильовий дуалізм) рушійних об’єктів де Бройля;
3) невизначеності Гейзенберга;
4) хвильове рівняння Шредингера.
Ще в 1900 р. при вивченні деяких особливостей спектрів М. Планк ввів такі припущення:
а) променева енергія випромінюється і поглинається не безперервно, а дискретно, тобто певними порціями (квантами). У 1905 р. за пропозицією А. Ейнштейна квант було названо фотоном;
б) фотон є одночасно і частинкою, і хвилею. Але фотон від частинки відрізняється неможливістю точно визначити його положення, як неможливо точно визначити положення хвилі, а від хвилі відрізняється неможливістю ділитися на частини (півхвилі). Таким чином, фотон має подвійні властивості (дуалізм).
Розвиваючи ці положення, Луї де Бройль вперше висловив думку про те, що не тільки фотон має дуалізм властивостей, а й всі об’єкти, що рухаються, в тому числі і електрон. 
Точно визначити місце перебування електрона в атомному просторі неможливо. Іншими словами, місце знаходження електрона в атомі в будь-який момент часу є невизначеним
Це підтверджує принцип невизначеності Гейзенберга: неможливо одночасно і точно визначити швидкість електрона і його координати.
Оскільки місце знаходження електрона в атомі не визначене, можна говорити лише про ймовірність перебування електрона в тій чи іншій точці атомного простору. Цю ймовірність визначають за допомогою хвильового рівняння Шредінгера:
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(E – U) ψ = 0                (3.1)
де me – маса електрона; А – стала Планка; Е – повна енергія електрона; U – потенціальна енергія електрона; ψ – хвильова функція.
Для опису положення електрона в атомі у квантовій механіці застосовують уявлення про електронну хмару, густина відповідних ділянок якої пропорційна ймовірності перебування там електрона. Електрон нібито розмазаний навколо ядра по сфері певного радіуса.
На рис. 3.1 зображена одна із форм електронної хмари. Максимальна електронна густина відповідає найбільшій імовірності перебування електрона, тобто визначається величиною ψ2
[image: image43.png]



Рисунок 3.1 – Електронна хмара з нерівномірною густиною
Простір навколо ядра, в якому перебування електрона є найбільш ймовірним, називається орбіталю. За допомогою трьох квантових чисел: n – головного, l – орбітального (побічного), m – магнітного, значення яких випливає із розв’язання рівняння Шредингера, можна вказати найбільш імовірну "адресу" перебування електрона в атомі, тобто описати його орбіталь.

Головне квантове число характеризує загальну енергію електрона і розмір електронної хмари. Для атома в нормальному стані n набуває значень цілих чисел від 1 до 7. Для атома у збудженому стані n може набирати значення від одиниці до нескінченності. Електрони, які характеризуються одним і тим самим значенням n, об’єднують в один енергетичний рівень. Для позначення енергетичних рівнів атома, які відповідають різним значенням n, використовують латинські літери.
Головне квантове число... 1      2     3     4 5   6     7
Енергетичний рівень...      К    L     М   N   O    Р    S
Електрони, що перебувають на одному і тому самому енергетичному рівні, можуть відрізнятись один від одного за енергією зв’язку з ядром тому, що вони екрануються від ядра електронами, які розміщені найближче до ядра.
Квантове число, яке характеризує різну енергію електронів одного рівня, називається побічним (орбітальним або азимутальним) квантовим числом (l). Електрони, що характеризуються одним й тим самим значенням l, об’єднуються в один енергетичний підрівень. Орбітальне (побічне) квантове число l набуває значень від 0 до (n – 1), тобто всього n значень. Крім цифрових значень, l має і літерні. 
Побічне квантове число ...0  1   2   3   4
Енергетичний рівень...     s   p  d   f   g
Орбітальне квантове число характеризує також форму електронної хмари. При l = 0 електронна хмара має форму кулі (рис. 3.2)
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Рисунок 3.2 – Електронна хмара при l = 0
Як видно з рис. 3.2 та 3.3, обчислення ймовірності  перебування електрона в атомі показало, що в першому приближенні вона описується об’ємними геометричними фігурами типу кулі, об’ємної вісімки і т.п.
Таке уявлення про стан електрона чисто математичне і, мабуть, не відповідає його справжній фізичній природі. Проте це виявляється надто зручно, оскільки передає особливості поведінки електрона в атомах і молекулах.
При l = 1 електронна хмара має форму об’ємної вісімки або гантелі (рис. 3.3), при l = 2 форму схрещених гантелей, при l = 3 – форма хмари ще більше ускладнюється (рис. 4.4).
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Рисунок 3.3 – Електронна хмара при l = 1
Магнітне квантове число позначають літерою т, воно характеризує орієнтацію електронної хмари в атомному просторі. Наприклад, р-електронна хмара може бути орієнтована в трьох різних напрямах: уздовж осей х, у, z (рис.3.3, 3.4).
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Рисунок 3.4 – Можливі напрями у атомному просторі р-електронних хмар.
Магнітне квантове число набуває значень всіх цілих чисел від (– 1) до + 1 , у тому числі нуль, тобто всього (2l + 1) значень. Наприклад, для l = 2, т набирає такі значення: –2, –1, 0, 1, 2, тобто всього 5 значень.
Єдине з чотирьох квантових чисел, яке оцінює електрон як частинку називають спіновим. Воно позначається буквою s або т s  і може набирати значень   (+[image: image47.png]
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), тобто для кожного m, ms матиме не більше двох значень. Спін електрона характеризує обертання його навколо своєї осі. Вважають, що електрон обертається навколо своєї осі в двох напрямах: за годинниковою стрілкою і тоді mS = –[image: image49.png]


, і проти годинникової стрілки, тоді mS = +[image: image50.png]


.
Електрони з mS = +[image: image51.png]


 умовно позначають ↑, а електрони з mS =–[image: image52.png]


 позначають ↓.

Між чотирма квантовими числами існує визначений взаємозв'язок 
Максимальну кількість електронів (N) на рівні n  визначають так:
N(рівня) = 2n2,
(3.2)
 

де n – головне квантове число.

Враховуючи (3.2), доходимо висновку, що на першому рівні не може бути більше двох електронів, на другому – восьми, на третьому – 18, на четвертому – 32. Нині не відомі елементи, атоми яких містили б на енергетичному рівні понад 32 електрони.

Максимальну кількість електронів, які перебувають на одній орбіталі, можна обчислити, виходячи з принципу заборони Паулі: „в атомі не може бути навіть двох електронів з однаковими значеннями всіх чотирьох квантових чисел”. Наприклад, два електрони, які перебувають на одній орбіталі, можуть характеризуватись одним й тим самим значенням n, l , m, а відрізнятися значеннями mS.
Максимальну кількість електронів на підрівні визначають за формулою N(підрівня) = 2(2l + 1)                                                           (3.3)
де l – побічне квантове число.

З цієї формули свідчить, що на s – підрівні не може бути більше двох електронів, на р – більше 6, на d – більше 10, на f – більше 14.
Графічно-енергетичні підрівні зображають у вигляді прямокутників, розділених на відповідне число квадратів. Останні називають квантовими комірками, або енергетичним станом, або орбіталями. Число орбіталей на рівні обчислюють як n2, а на підрівні (2l + 1). З наведених формул видно, що кількість орбіталей у 2 рази менша за максимально можливу кількість електронів на рівні або підрівні. Виходячи із наведеного: 
s-підрівень зображують □ або –.
р-підрівень □□□ або – – –
d-підрівень □□□□□ або – – – – –
f-підрівень □□□□□□□ або – – – – – – –
Порядок заповнення електронами орбіталей описується правилом Гунда (Нипd): електрони заповнюють орбіталі таким чином, що їх сумарний спін за абсолютним значенням буде максимальним.
Наприклад, заповнення трьох орбіталей р-підрівня трьома електронами згідно з правилом Гунда може бути: ↑ ↑ ↑ або ↓ ↓ ↓
І в тому, і в іншому випадку сумарний спін за абсолютним значенням дорівнює 1,5. При інших варіантах заповнення орбіталей ( ↑ ↓ ↑  або
 ↓ ↑ ↓) сумарний спін за абсолютним значенням буде меншим 1,5, і тому такий порядок заповнення не реалізується.
З правила Гунда випливає, що спочатку електрони з однаковими значенням ms займають всі вільні орбіталі, а потім розміщуються попарно (за рахунок підсилення електронів з протилежними значеннями спіну). Енергетичні рівні і підрівні, які містять максимально допустиму кількість електронів, називаються замкненими.
Розподіл електронів за енергетичними рівнями і підрівнями називають електронною конфігурацією, її  описують електронними формулами. При складанні останніх, великою цифрою вказують значення n – головного квантового числа, потім літерами s, р, d, f  – значення l. Зверху над літерою у вигляді ступеня, вказують кількість електронів на підрівні. 
Енергетичні рівні і підрівні заповнюються електронами згідно з принципом найменшої енергії: кожен електрон в атомі прагне зайняти енергетичний рівень або підрівень з найнижчою енергією, який характеризується найбільшою енергією зв’язку електрона з ядром. Виходячи з принципу найменшої енергії, складемо ряд послідовного збільшення енергії електронів на різних рівнях і підрівнях атомів елементів періодичної системи:
1s<2s<2p<3s<3p<4s<3d<4p<5s<4d<5p<6s<4f<5d<6p<7s<5f<6d<7p.
Позначення 2s < 2р і т. п. означає, що енергія електрона, який перебуває на 2р підрівні, вища, ніж у електрона на 2s – підрівні. Тому електрони, відповідно до принципу найменшої енергії, прагнуть зайняти в першу чергу 2s – підрівень. Як видно з наведеного ряду, атомні орбіталі заповнюються електронами в порядку послідовності збільшення сум чисел (n + l) (перше правило Клечковського).

При однакових значеннях суми чисел (n + l) атомні орбіталі заповнюються електронами в порядку послідовного зростання головного квантового числа n (друге правило Клечковського).
Порівняння порядку заповнення електронами енергетичних рівнів і порядку запису електронної формули свідчить про відсутність можливого збігу між ними (табл. 4.2).
Таблиця 4.2 – Порядок заповнення електронами енергетичних рівнів
	Номер рівня
(періоду)
	Порядок заповнення 
рівня
	Порядок запису електронної формули

	1
	1s
	1s

	2
	2s 2p
	2s 2p

	3
	3s 3p
	3s 3p

	4
	4s 3d 4p
	4s 4p 4d 4f

	5
	5s 4d 5p
	5s 5p 5d 5f

	6
	6s 4f 5d 6p
	6s 6p 6d 6f

	7
	7s 5f 6d 7p
	7s 7p 7d 7f


 

Як видно з цієї таблиці, в електронних формулах прийнято спочатку послідовно записувати повністю стан з одним значенням n, а потім вже переходити до стану з більш високим його значенням.
Порядок запису збігається з порядком заповнення енергетичних підрівнів тільки для перших 18 елементів.
Залежно від назви останнього підрівня, який заповнюється електронами, всі елементи поділяються на чотири типи: s-, p-, d-, f - елементи. У s-елементів валентними є ns-електрони, у р-елементів ns- і nр- електрони, у d-елементів –ns-, (n – 1)d-електрoни. В атомах d-елементів спостерігається самодовільне переміщення електронів з ns-підрiвня на (n – 1)d-підрівень, таке явище називають "проскоком" або "провалом" електрона, воно пов’язано з прагненням атома мати енергетично стійку електронну структуру. Цій структурі відповідають повністю або рівно наполовину заповнені електронами енергетичні підрівні. Так, для атома Сr спостерігається процес, коли електрон з 4s-підрівня переходить на 3d, в результаті якого атом набуває структуру з рівно наполовину заповненими Зd-підрівнями.  Для атома також спостерігається "проскок" одного електрона з 4s  на 3d-підрівень, в результаті чого атом Сu набуває електронної структури з повністю заповненим 3d-підрівнем.
Подібне явище спостерігається також для атомів таких d-елементів, як Ag, Au, Pt, Mo,Nb,Rh, Pd, а також для атомів деяких f-елементів.
ЛЕКЦІЯ 4 
ХІМІЧНИЙ ЗВ‘ЯЗОК
Дуже рідко найменшою структурною часткою речовини, яка зберігає його хімічні властивості і здатна до самостійного існування, є атом ( благородні гази, пари металів). У більшості випадків атоми прагнуть до взаємодії один з одним, утворюючи більш стійкі, порівняно з індивідуальним атомом, двох чи багатоатомні системи – молекули або кристали. Утримують атоми в таких системах сили, які прийнято називати хімічнім зв’язком. Хімічно зв’язані атоми – це складні утворення, які складаються з позитивно заряджених ядер і негативно заряджених електронів, між якими існує електростатична взаємодія. Суть останнього полягає у відштовхуванні однойменно заряджених частинок (ядро-ядро, електрон-електрон) і притягуванні різнойменно заряджених часток (ядро-електрон).
У 1927 р. німецькі вчені Гейтлер та Лондон отримали рівняння залежності потенціальної енергії системи, яка складається з двох атомів гідрогену, від відстані між ядрами атомів. Утворення хімічного зв’язку між цими атомами є результатом взаємопроникнення (перекриття) електронних хмар при зближенні атомів.
Хімічний зв'язок в молекулі гідрогену відтворюється шляхом створення пари електронів з протилежними спинами, які належать обом атомам. Такий двохелектронний, двуцентровий локальний зв'язок назвали ковалентним (КС). Фактично, зв'язок створюється тому, що росположення електронної пари в полі дії двох ядер вигідніше, ніж локалізація електрона біля одного атому. Ці уяви лягли в основу методу валентних зв’язків(ВС).
Стосовно методу ВС ковалентний зв'язок може створюватися за двома механізмами – обмінному та донорно-акцепторному.
Якщо КС створюється згідно обмінному механізму в ньому приймають участь лише неспарені електрони взаємодіючих атомів:
Н↑ + Н↓ →Н↑↓ → Н2 або Н∙ + ∙Н → Н:Н
При створенні КС згідно донорно-акцепторного механізму один з взаємодіючих атомів віддає в загальну потребу свою неподілену пару електронів (донор електронів), а другий – вільну орбіталь (акцептор електронів).
Наприклад:
HCI + NH3 → NH4CI
H+ + CI-  + : NH3 → NH4+ + CI-
Основні параметри хімічного зв’язку:
– кратність;
– енергія;
– довжина;
– полярність
Кратність зв’язку – це кількість загальних електронних пар, які зв’язують два атоми 
Н3С–СН3 – простий або одинарний зв'язок.
Н2С=С2Н – кратний або двійний зв'язок.
НС≡СН – кратний або потрійний зв'язок.
Чим більше кратність, тим вона коротше та сильніше.
Енергію зв’язку характеризує робота, яка необхідна для порушення зв’язку. Чим вона більша, тим міцніший зв'язок.
Довжина зв’язку – дистанція між центрами зв’язаних атомів. Чим менша довжина зв’язку, тим вона міцніше.

Очевидно, система буде стійкою, якщо сили притягування більші від, сил відштовхування. Зростання при створенні молекули сил притягування електронів до ядра, порівняно з ізольованими атомами, супроводжується виділенням енергії,  внаслідок чого енергія системи зменшується.

Отже, причина утворення хімічного зв’язку – прагнення ізольованих атомів до виграшу в енергії, який досягається при їх об’єднанні в системи. Система (молекула) буде стійкою тільки тоді, коли в просторі між ядрами виникає область підвищеної густини негативного електричного заряду, який притягує до себе позитивно заряджені ядра атомів. Така область з’являється в результаті перекриття електронних хмар у процесі зближення атомів, що прагнуть до взаємодії.

Перекриття електронних хмар називають також їх взаємопроникненням. Це можливо внаслідок того, що електрони, окрім корпускулярних властивостей (заряд, маса), мають і хвильові. Оскільки хвилі, які характеризуються однаковими параметрами (довжина, густина, амплітуда), принципово не розрізняються. то не розрізняються і електрони в атомі чи молекулі. Взаємодія двох чи більше хвиль (електронів) призводить до утворення так званої спільної електронної хвилі (узагальненої електронної пари). Визначити в цій узагальненій електронній хмарі первинні хмари; які належали раніше різним ядрам, внаслідок однаковості електронів, – неможливо.

Розглянемо, як розподіляється узагальнена (зв’язуюча) електронна хмара відносно ядер атомів, які з’єднуються у молекулу. Встановити це – означає визначити характер чи тип хімічного зв’язку. Якщо спільна електронна хмара розміщується лише між двома ядрами сусідніх атомів, то такий тип взаємодії називають ковалентним зв’язком.

Якщо ж узагальнена електронна хмара настільки сильно зміщена до ядра одного із атомів, що практично стає тільки його власністю, то такий тип взаємодії називають іонним зв’язком.
Нарешті, якщо спільна електронна хмара належить одночасно всім позитивно зарядженим ядрам атомів (тобто атомам, які віддали на утворення зв’язуючої хмари один чи кілька електронів), то такий тип взаємодії називають металевим зв’язком. Речовин, у будові яких реалізується тільки один з перелічених типів хімічних зв’язків, зовсім небагато. При утворенні більшості речовин має місце одночасне існування кількох типів хімічного зв’язку.

Таким чином, взаємодія між атомами шляхом утворення спільних електронних пар призводить до появи ковалентного зв’язку. Необхідно пам’ятати, що утворення ковалентного зв’язку завжди супроводжується виграшем енергії. До того ж, цей виграш поєднують з потенціальною енергією, оскільки вважають, що внесок потенціальної енергії електронів і ядер (порівняно з кінетичною) у загальну енергію системи є домінуючім.
У випадку зближення атомів з антипаралельними спінами зростає сила притягування між атомами. Проте при подальшому зближенні до певної відстані сили відштовхування між ядрами починають переважать сили притягання їх до зв'язуючої хмари. Відстань, на якій сили притягування і відштовхування урівнюються, називається довжиною хімічного зв'язку (вона є однією з головних характеристик зв’язку). За довжиною хімічного зв’язку приблизно судять про його міцність: чим ближче розміщуються взаємодіючі атоми, тим вище густина електронної хмари (негативного заряду) в області перекриття і тим сильніше притягування до нього позитивно заряджених ядер, яке спричинює зменшення довжини зв'язку, а також збільшення міцності хімічного зв'язку.
Між однаковими атомами можуть виникати прості (одинарні) і кратні (подвійні, потрійні) зв'язки: Н2С=С2Н; Н3С–СН3; НС≡СН. Зростання кратності між однаковими атомами зменшує довжину і збільшує енергію хімічного зв’язку, але не пропорційно кількості зв'язків.
Відомо, що ковалентний зв’язок виникає між атомами однакової хімічної природи (Н2), або близькими за хімічними властивостями, в результаті утворення спільних електронних пар (двох електронних хмар у полі обох ядер).
ЛЕКЦІЯ 5
ХІМІЧНА ТЕРМОДИНАМІКА
Хімічна речовина володіє не тільки певним складом, але і певним запасом хімічної енергії. Коли відбувається хімічна реакція то змінюється склад речовини і одноманітно змінюється запас енергії.
Характерною особливістю хімічних реакцій є те, що вони завжди супроводжуються виділенням або поглинанням теплової енергії. Хімічні реакції, що супроводжуються виділенням тепла, називаються екзотермічними, а реакції, що відбуваються з поглинанням тепла, – ендотермічними. Рівняння реакцій, в яких вказана величина теплового ефекту та агрегатний стан речовин, називаються термохімічними. 
Так, наприклад, реакція горіння оксиду карбону:
2CO(г) + O2(г) = 2CO2(г) + 135 ккал (Q↑)
Величина теплового ефекту залежить від умов, за яких відбувається реакція – температури, об’єму, складу і тиску, які є параметрами стану системи (незалежні змінні). Тому величину теплового ефекту обчислюють за стандартних умов (Т = 298К, Р = 101,325 кПа) із зазначенням агрегатного стану речовин. Крім параметрів стану є залежні характеристики, які називаються термодинамічними функціями стану:
U – внутрішня енергія системи
H – ентальпія
S – ентропія 
G – ізобарно-ізотермічний потенціал
В основі термохімічних розрахунків лежать закони термохімії, що виникають із закону збереження енергії. Найважливішим законом, на якому оснований цілий ряд термохімічних обчислень, є закон суми теплових ефектів (закон Г. І. Гесса): тепловий ефект хімічної реакції залежить від стану вихідних речовин і кінцевих продуктів, але не залежить від проміжних стадій реакції.
Висновки закону Гесса дають можливість обчислювати тепловий ефект будь-якої реакції.
Тепловим ефектом хімічної реакції називається теплова енергія, яка виділяється або поглинається при взаємодії реагентів в стехіометричному співвідношенні з утворенням продуктів реакції за умови, що температури реагентів і продуктів однакові.
Ентальпію (Н) можна розглядати як запас енергії, що накопичується кількістю виділеної або поглиненої теплоти і позначають Q. Звідси випливає зв’язок між ∆Н і Q,
Q = –∆Н
∆fH298 – зміна ентальпії хімічної реакції– функція стану системи. Цей тепловий ефект реакції утворення одного моля будь-якої сполуки з простих речовин називають теплотою (ентальпією) утворення. Теплоти утворення простих речовин вважають такими, що дорівнюють нулю (∆fН0298(O2)=0). Якщо речовина існує в кількох алотропних видозмінах, то за нуль приймають теплоту утворення модифікації, стійкої за стандартних умов (графіт, білий фосфор, ромбічна сірка тощо). Теплоти утворення сполук, виміряні за стандартних умов, називають стандартними і позначають ∆fН0298. Для кожної речовини розраховані значення ∆fН0298 і занесені у довідники.
Позитивна величина зміни ентальпії ∆Н > 0 відповідає збільшенню ентальпії, або поглинання теплоти системою. Негативна зміна ентальпії ∆Н < 0 відповідає зменшенню ентальпії, або виділенню теплоти системою.
Зміна ентальпії реакції (тепловий ефект реакції) дорівнює різниці сум стандартних ентальпій утворення продуктів реакції і стандартних ентальпій утворення вихідних речовин.
Для хімічної реакції aА + bB = cC + dD тепловий ефект визначають за рівнянням
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Одиниця виміру ентальпії – кДж / моль
Так, наприклад, для хімічної реакції ентальпія (тепловий ефект):
3N2O(г) + 2NH3(г) = 4N2(г) + 3H2O(г)
∆[image: image58.png]


 = [4∙∆Н0(N2) + 3∙∆Н0(H2O)] – [3∙∆Н0(N2O) + 2∙∆Н0(NH3)]
Кількісною мірою упорядкування системи є термодинамічна функція станів системи – ентропія S.
В ізольованих системах самочинно можуть відбуватися тільки такі процеси, при яких ентропія системи зменьшується (ΔS < 0).
Стандартна ентропія чистих речовин позначається [image: image59.png]0
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. Одиниця виміру ентропії – Дж / моль К.
Процеси, для яких ΔS > 0:
● розширення газів;
● фазові перетворення, в ході яких речовина переходить від твердого до рідкого і газоподібного стану;
● розчинення кристалічних речовин;
● якщо об’єм системи або кількість молей газоподібної речовини збільшується.
Процеси, для яких ΔS < 0:
● стиснення газів;
● конденсація і кристалізація речовин.
Зміну ентропії в хімічних процесах обчислюють як різницю між ентропією кінцевого і початкового станів системи:
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Для хімічної реакції у загальному вигляді аА + bB = cC + dD
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Зміна ентальпії в ході хімічної реакції не служить критерієм її спрямованості. Самочинно можуть відбуватися як екзотермічні, так і ендотермічні реакції.
Для визначення напрямку самочинного перебігу реакції при стандартних умовах є функція, що називається ізобарно-термічним потенціалом (енергія Гіббса), яка може бути розрахована за формулою:
∆[image: image68.png]


 = [с∙∆G0(С) + d ∆G0(D)] – [a∙∆G0(A) + b∙∆G0(B)]
Або за формулою Гіббса:
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Самочинний перебіг реакції принципово можливий при ∆G298<0, неможливий – ∆G298>0. При ∆G = 0 система перебуває в стані хімічної рівноваги. Зміна температури, концентрації та інших параметрів спричиняє зміну ∆G і тим самим зумовлює зміну висновків про можливість перебігу реакції.
Отже знак функції ∆G можна передбачити на основі аналізу знаків двох функцій (∆Н і ∆S) з урахуванням температурного фактору.
Імовірність самочинної хімічної реакції
Таблиця 4.1
	№ п/п
	Знак термодинамічної функції
	Принципова можливість та умови перебігу реакції

	
	∆Н
	∆S
	∆G
	

	1
	∆Н < 0
–
	∆S > 0
+
	∆G < 0
–
	Можлива за будь якої температури

	2
	∆Н > 0
+
	∆S < 0
–
	∆G > 0
+
	Принципово неможлива, можлива у зворотному напряму 

	3
	∆Н < 0
–
	∆S < 0
–
	∆G < 0
∆G > 0
	Можлива за умови низьких температур

	4
	∆Н > 0
+
	∆S > 0
+
	∆G < 0
∆G > 0
	Можлива за умови високих температур


Великі додатні значення ∆G вказують на неможливість перебігу реакції за будь-яких умов. Як що додатні значення ∆G малі (до 40 кДж/моль), то за рахунок зміни концентрації реакцію можна здійснити, тобто при ∆G < 0 кДж/моль процес ще можливий. 
Урахування температурного фактору полягає в тому, що визначається рівноважна температура за формулою Гіббса та за умов рівноваги (∆G = 0) 
Трівн. = + ∆Н/∆S і встановлюється температурний інтервал перебігу реакції.
Приклад термодинамічних розрахунків
Для хімічної реакції: 
3N2O(г) + 2NH3(г) = 4N2(г) + 3H2O(г)
Створюємо таблицю довідкових даних, які знаходяться у Довіднику
	Речовина
	N2O
	NH3
	N2
	H2O

	∆Н0298, кДж/моль
	82,1
	–46,19
	0
	–241,8

	S0298, Дж/моль∙К
	220,0
	192,6
	199,9
	188,7


1) Розраховуємо зміну ентальпії (тепловий ефект) хімічної реакції:
∆[image: image72.png]


 = [4∙∆Н0(N2) + 3∙∆Н0(H2O)] – [3∙∆Н0(N2O) + 2∙∆Н0(NH3)]
∆[image: image73.png]


 = [4∙0 + 3∙(–241,8)] – [3∙82,1+ 2∙(–46,19)] = –879,3 кДж/моль
Тому що ∆[image: image74.png]


< 0, то ця хімічна реакція є екзотермічною, тобто відбувається з виділенням тепла.

2) Визначаємо зміну ентропії хімічної реакції:
∆[image: image75.png]


 = [4∙S0(N2) + 3∙S0(H2O)] – [3∙S0(N2O) + 2∙S0(NH3)]
∆[image: image76.png]


 = [4∙199,9 + 3∙188,7] – [3∙220,2+ 2∙192,6] = 310,9 Дж/моль∙К
Виходячи з розрахунків ∆Н та ∆S та користуючись табл 4.1 можна зробити наступний висновок: тому що ∆[image: image77.png]


< 0, а ∆S > 0 дана хімічна реакція можлива за будь якої температури.

3) Розраховуємо зміну ∆G за формулою Гіббса (Т = 298К)
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= –879,3 – 298∙310,9/1000 = –971,98 кДж/моль
Оскільки ∆G < 0, тому ця хімічна реакція перебігає самочинно. 
Лекція № 6
Хімічна кінетика та хімічна рівновага
Розділ хімії, в якому розглянуто перебіг хімічних процесів за певний час і за певних умов, має назву хімічної кінетики.
Хімічні реакції, можуть відбуваються як в гомогенній так і в гетерогенній системі. Через це їх відповідно називають гомогенними та гетерогенними реакціями. Гомогенні реакції протікають між речовинами, що знаходяться в однакових фазах (однаковому агрегатному стані). Гетерогенні реакції відбуваються в неоднорідному середовищі між речовинами, які перебувають у різних фазах (газ і рідина, кристал і рідина тощо).
Якщо гомогенні реакції відбуваються у всьому об’ємі системи, то перебіг гетерогенних реакцій можливий лише на поверхні розділу фаз.
Фазою називають частину системи, що відрізняється за своїми фізичними або хімічними властивостями від інших частин системи і відокремлена від них поверхнею розподілу, при переході через яку властивості системи різко змінюються.
Швидкість хімічних реакцій характеризує інтенсивність хімічного процесу, тобто число елементарних актів взаємодії або розкладання за одиницю часу в одиниці об’єму (для гомогенних реакцій) або на одиницю поверхні розділу фаз (для гетерогенних реакцій).
Для гомогенних процесів, що відбуваються без зміни об’єму, швидкість хімічної реакції визначають як зміну концентрацій реагуючих речовин або продуктів реакції за одиницю часу. Якщо зміну концентрації певної речовини позначити як різницю молярних концентрацій (С2 – С1) відповідно за проміжок часу (τ2 – τ1), то тоді середня швидкість реакції становитиме:
[image: image82.png]


,                                          (1)
де [image: image83.png]%



- середня швидкість хімічної реакції, моль/л⋅с.
Знак “+” означає, що швидкість реакції визначають за зміною концентрації однієї із вихідних речовин, а знак “–” означає, що швидкість реакції визначають за зміною концентрації одного із продуктів реакції. Швидкість хімічної реакції завжди додатна. С буде тим меншим, чім меншим буде проміжок часу . Коли останній біде нескінченно малим, то відношення [image: image84.png]AC




можна замінити на відношення [image: image85.png]dc

dt



 і тоді швидкість реакції буде першою похідною від концентрації (С) за часом ():
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,                           
            (2)
де V – швидкість хімічної реакції, моль/л⋅с.
Таку швидкість називають істиною, або миттєвою швидкістю реакції. Істину швидкість реакції визначають як тангенс кута нахилу дотичної до кривої залежності концентрації від часу:
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Швидкість хімічних реакцій залежить від природи реагуючих речовин, їх концентрацій, температури, наявності каталізатора і деяких інших зовнішніх факторів.
1) Залежність швидкості хімічних реакцій від концентрації реагуючих речовин підпорядковується закону діючих мас, який має вигляд.
Закон діючих мас (М.М. Бекетов, К.Г. Гульберг, П. Вааге): швидкість елементарної гомогенної хімічної реакції пропорційна добутку концентрацій реагуючих речовин у степенях, які дорівнюють коефіцієнтам, що стоять перед формулами речовин у відповідному рівнянні реакції.
Для реакції, перебіг якої можно виразити узагальненим рівнянням
аA + bB → сС + dD
її швидкість, у відповідності із законом діючих мас, дорівнює:
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                                            (4)
де С(А) і С(В) – молярні концентрації реагуючих речовин А і В;
а і b – стехіометричні коефіцієнти у рівнянні реакції.
k – коефіцієнт пропорційності між швидкістю і концентрацією; він має назву константи швидкості реакції та дорівнює швидкості даної реакції, якщо концентрації речовин А і В дорівнюють одиниці. Константа швидкості при сталій температурі є величина стала, яка характеризує природу реагуючих речовин. Вираз залежності швидкості реакції від концентрації називають кінетичним рівнянням реакції. 
Наприклад, для гомогенної зворотної реакції:
3N2O(г) + 2NH3(г) ↔ 4N2(г) + 3H2O(г)
Швидкість прямої хімічної реакції:
V(прямої) = kпр∙C4(N2) C3(H2O)
Швидкість зворотньої хімічної реакції:
V(зворотньої) = kзв∙C3(N2O) C2(NH3)
У випадку гетерогенних реакцій, у вираз кінетичного рівняння реакції не входять концентрації речовин, що знаходяться у більш конденсованому стані (твердому по відношенню до рідкого, або рідкого по відношенню до газоподібного).
Суму показників степенів при концентраціях реагуючих речовин у рівнянні швидкості хімічної реакції (кінетичному рівнянні) називають кінетичним порядком хімічної реакції. 
Підвищення температури реагуючих речовин внаслідок збільшення швидкості руху молекул зумовлює зростання загальної енергії системи і відповідно збільшення відносного вмісту активних молекул, що рівнозначно зростанню швидкості хімічної реакції. 
2) Залежність швидкості хімічних реакцій від температури вимірено емпірично (дослідним шляхом) та окреслено правилом Вант- Гоффа:
Підвищення температури на кожні 10 градусів збільшує швидкість реакції 
в 2–4 рази (правило Вант- Гоффа), тобто:
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де   Δt – зміна температури;
V1 – швидкість реакції при вихідній температурі;
V2 – швидкість реакції після зміни температури (при температурі t2);
γ – температурний коефіцієнт швидкості реакції (γ = 2–4). 
Це правило приблизне, оскільки швидкість реакції, крім температури залежить також від енергії активації Eа, яка, в свою чергу, залежить від температури. Як правило більшість хімічних реакції є складними тобто складаються з декількох елементарних стадій. До їх числа можна віднести і так звані ланцюгові реакції.
3) Залежність швидкості хімічних реакцій (для газів) від впливу тиску: 
Якщо підвищується тиск у реакційному середовищі, разом з цим зменшуються об’єми та підвищуються концентрації реагентів, тим самим підвищується швидкість хімічної реакції.
4) На швидкість хімічних реакцій впливають також каталізатори.
Каталізатор – це речовина, що збільшує швидкість реакції, але сама при цьому кількісно і якісно не змінюється (наприкінці реакції).
Речовини, які уповільнюють швидкість хімічних процесів, називають інгібіторами.
Каталізатори утворюють проміжні сполуки з реагуючими речовинами. Зміна швидкості реакції при цьому пояснюється зменшенням енергії активації проміжних стадій.
За своїм агрегатним станом каталізатори можуть бути твердими (Pt, Fe, Co, Ni, V2O5), рідкими (Н2О і Н2SO4) і газоподібними (NO).
При гомогенному каталізі всі реагуючи речовини і каталізатор утворюють одну фазу (газоподібну, або рідку). Прикладом гомогенного каталізу є окиснення СО в газоподібній фазі при наявності пари води як каталізатора.
При гетерогенному каталізі каталізатор утворює самостійну, як правило тверду фазу, на поверхні якої відбуваються каталітичні процеси (окиснення SO2 до SO3 на поверхні V2O5). Важливою особливістю каталітичних процесів є специфічність дії каталізатора. Так, при наявності Al2O3 метиловий спирт перетворюється на H2O і CH3OCH3, а при наявності каталізатора Fe2O3/MoO3 СН3ОН утворює альдегід і воду.
Хімічні реакції, здатні одночасно відбуватися у двох взаємно протилежних напрямках, називають зворотними. Перебіг зворотних хімічних реакцій супроводжується встановленням стану хімічної рівноваги.
Хімічна рівновага – такий стан системи, коли швидкості прямої і зворотної реакцій рівні між собою. Хімічна рівновага характеризується константою рівноваги (Кс), яка визначається співвідношенням рівноважних концентрацій вихідних і кінцевих продуктів реакції. Рівноважні концентрації часто позначають формулами речовин,  взятих у квадратні дужки. Для будь-якої рівноважної системи, вираженої рівнянням 
aА + Bb ↔ cC + dD 
константа рівноваги пов’язана з рівноважними концентраціями формулою:
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Це рівняння є математичним виразом закону діючих мас, якому підпорядковується система в стані рівноваги.

При хімічній рівновазі:
● ні пряма, ні зворотна реакції не припиняються;
● кількість молекул вихідних речовин, що прореагували в одиницю часу, дорівнює кількості молекул цих же речовин, що утворилися за той же час з продуктів реакції;
● зміна концентрації однієї з речовин, температури або тиску призводить до зсуву хімічної рівноваги, тобто до зміни концентрацій всіх речовин, що беруть участь в реакції. 
Напрямок зміщення хімічної рівноваги визначає принцип Ле Шательє.
Згідно з принципом Ле Шательє:
– для системи, що перебуває в рівновазі, якщо змінити деякі зовнішні фактори, то рівновага зміститься у напрямку того процесу, який зменшить вплив цієї дії.
За цим принципом:
– Підвищення температури зміщує рівновагу у бік ендотермічної реакції, а пониження температури у бік екзотермічної реакції.
– Підвищення тиску реакційного середовища (для газів) зміщує рівновагу у бік менших об’ємів, а зменшення тиску зміщує рівновагу у бік більших об’ємів.
– Збільшення концентрації вихідних речовин призводить до зміщення рівноваги у бік створення продуктів хімічної реакції, а збільшення концентрації продуктів реакції веде до зміщення рівноваги у бік випходних речовин.
Розглянемо принцип Ле-Шателье на прикладі такої рівноважної системи:
3Н2 + N2 ↔ 2NH3              ΔH = –46.2 кДж.
При додаванні до суміші реагуючих речовин, які перебувають у стані рівноваги, певної кількості дигідрогену, або динітрогену швидкість прямої реакції збільшиться. Збільшення швидкості прямої реакції приведе до зменшення кількості реагуючих речовин (N2; H2) і збільшення концентрації NH3. Система, з одного боку, зреагувала на зовнішній вплив процесом, який зменшив цей вплив. З другого – збільшення концентрації NH3 призведе до збільшення швидкості зворотної реакції незрівнянної зі швидкістю прямої реакції, тобто в системі знову настає стан рівноваги, але вже за нових умов, а саме, при більших швидкостях реакції.
Вплив тиску на стан рівноваги можна проаналізувати, розглянувши зміну об’єму речовин в реакції синтезу амоніаку. З рівняння реакції видно, що з чотирьох молекул реагуючих речовин (3Н2 + N2) утворюється дві молекули NH3, тобто синтез амоніаку відбувається із зменшенням об’єму.
Підвищення тиску для газоподібних систем зумовлює пропорційне зменшення об’єму, що відповідає збільшенню концентрації речовин.
Оскільки відносне збільшення концентрацій реагуючих речовин у реакції синтезу амоніаку перевершуватиме збільшення концентрацій продуктів реакції, то рівновага зміститься в бік утворення амоніаку. Тобто в бік реакції, яка призводить до зменшення об’єму системи.
Підвищення температури зазначеної системи спричиняє зміщення рівноваги хімічної реакції в бік зворотного процесу, оскільки розкладання амоніаку призводить до поглинання теплоти системою із зовнішнього середовища, тому що ΔH<0 тобто пряма реакція екзотермічна.
Приклад розрахунків за темою:
Для хімічної реакції: 
2NH3(г) + 2O2(г) ↔ N2O(г)+ 3H2O(г)
Швидкість прямої хімічної реакції:
V(прямої) = kпр∙ C2(NH3) C2(O2)
Швидкість зворотної хімічної реакції:
V(зворотньої) = kзв∙ C(N2O) C3(H2O)
Вираз константи рівноваги:
KC – це частка від ділення добутку концентрацій продуктів реакції до добутку концентрацій вихідних речовин у ступенях, що дорівнюють коефіцієнтам у рівнянні реакції (/ це знак ділення), С – концентрація.
KC = C(N2O) C3(H2O)/C2(NH3) C2(O2)
Розраховуємо тепловий ефект реакції (ΔH) 
	Термодинамічна
функція
	NH3
	O2
	N2O
	H2O

	ΔH0, кДж/моль
	–46,19
	0
	82,1
	–285,8


ΔHх.р. = [ ΔH0(N2O) + 3ΔH0(H2O)] – [2(NH3) + 2(O2)] = [ 82,1 +3∙(–285,8)] – 
– [2∙(–46,19) + 2∙0] = –682,9 кДж/моль
Тому що ΔH<0, дана пряма реакція екзотермічна, тобто відбувається з виділенням тепла. 
Щоб змістити хімічну рівновагу у бік прямої реакції, згідно принципу Ле-Шателье, потрібно:
1) Понизити температуру, тому що пряма реакція екзотермічна, а підвищення температури зміщує рівновагу у бік ендотермічної реакції;
2) Тиск не впливає на зміщення хімічної рівноваги, тому що об’єми реагентів однакові (згідно хім. реакції у реакцію вступило 4 об’єми і утворилися також 4 об’єми, про це свідчать коефіцієнти у рівнянні реакції);
3) Підвищити концентрації вихідних речовин (N2O та H2O), та понизити концентрації продуктів реакції (NH3 та O2)
ЛЕКЦІЯ №7 
ОКИСНО-ВІДНОВНІ РЕАКЦІЇ
Реакції, які супроводжуються зміною ступеня окиснення атомів реагуючих речовин, називаються окисно-відновними (ОВР).
Ступінь окиснення – умовний заряд, який розраховується, якщо припустити, що молекула складається з іонів. Ступінь окиснення прийнято позначати арабською цифрою із знаком «+» або «–» перед нею: [image: image93.png]Na, O
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Для визначення ступеня окиснення атомів у хімічних сполуках слід керуватися такими положеннями:
 
1) ступінь окиснення атомів у простій сполуці дорівнює нулю:
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;
2) ступінь окиснення одноатомних іонів дорівнює їх заряду, наприклад, для іонів K+, Zn2+, Cr3+ ступінь окиснення дорівнює відповідно +1, +2, +3;
3) ступінь окиснення Оксигену в хімічних сполуках дорівнює –2. Винятком є сполуки типу K2O2, KO2, KO3 (пероксиди, надпероксиди, озоніди), де ступінь окиснення Оксигену відповідно дорівнює –1, –[image: image98.png]
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, та сполуки OF2, де ступінь окиснення Оксигену дорівнює +2;
4) ступінь окиснення Гідрогену, зв’язаного з неметалами, дорівнює +1, а в гідридах металів –1, наприклад; [image: image100.png]HCl
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;
5) деякі елементи майже у всіх сполуках проявляють один і той самий ступінь окиснення. Такі елементи використовують як еталонні при визначенні ступеня окиснення інших елементів (табл. 1):
Таблиця 1 
Елементи з постійними ступенями окиснення
	Елемент
	Ступінь окиснення

	Li, Na, K, Rb , Cs
	+1

	Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Cd, Zn
	+2

	B, Al, Ca, In
	+3

	F
	–1


6) у сполуках неметалів, в яких відсутні Гідроген і Оксиген, неметал з більшою електронегативністю умовно вважається зарядженим негативно. Ступінь окиснення такого неметалу вважається рівним заряду його найпоширенішого негативного іона. Наприклад, у CCl4 ступінь окиснення Хлору –1, Карбону +4. В SF6 ступінь окиснення Флуору –1, а Сульфуру +6, але в CS2 ступінь окиснення Сульфуру –2, а ступінь окиснення Карбону +4. У молекулах типу Cl3N з ковалентним зв’язком (де атоми мають близькі електронегативності або такі, що збігаються), поняття ступеня окиснення не має сенсу;
7) сума ступенів окиснення всіх атомів у молекулі дорівнює нулю;
8) сума ступенів окиснення всіх атомів у складних іонах дорівнює заряду іона.
Визначимо ступінь окиснення Сульфуру у сполуках: H2S, SO2, Na2SO3, H2SO4, SO3.
Позначимо ступінь окиснення Сульфуру x. Знаючи ступінь окиснення Гідрогена (+1), Натрію (+1) і Оксигену (–2), визначимо ступінь окиснення Сульфуру у сполуках:
Н2S           2(+1) + х = 0,                    х = –2;
Na2SO3      2(+1) + х + 3(–2) = 0        х = +4;
H2SO4        2(+1) + х(–2) = 0              х = +6;
Атоми, молекули або іони, що віддають електрони (збільшують ступінь окислення), називаються відновниками. В реакції відновники окислюються.
Атоми, молекули або іони, що приєднують електрони (зменшують ступінь окиснення), називаються окиснювачами. Під час реакції вони відновлюються. 
Процес віддачі електронів атомом, молекулою або іоном називається окисленням. Процес приєднання електронів називається відновленням. Кількість електронів, що їх віддає відновник, дорівнює кількості електронів, які приєднує окиснювач. Процеси окиснення і відновлення нерозривно пов’язані між собою.
Окисно-відновні властивості атомів елементів залежать від їх місця у періодичній системі елементів, від їх ступеня окиснення в речовині, а також від окисно-відновних властивостей інших речовин, які беруть участь у реакції.
Сполуки, до складу яких входять елементи з найвищим ступенем окиснення, можуть бути в окисно-відновних реакціях тільки окисниками, наприклад, [image: image104.png]HNO.,,
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Сполуки, до складу яких входять елементи з найнижчим ступенем окиснення, можуть виконувати в окисно-відновних реакціях тільки роль відновника, наприклад, [image: image108.png]


, [image: image109.png]H Cl
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Сполуки, до складу яких входять елементи в проміжному ступені окиснення, здатні бути як окисниками (якщо реагують з сильними відновниками), так і відновниками (при взаємодії з сильними окиснювачами), наприклад, [image: image111.png]HNO,
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, з’єднання Fe2+, Cr3+, S, I2.
Таблиця 2 
Класифікація речовин за окисно-відновними властивостями
	Відновники
	Окисники-відновники
	Окисники

	Метали, наприклад:
Mg, Al, Zn, Fe
	Неметали (окрім O2, F2), наприклад:
H2, Cl2, S
	O2, F2

	Речовини з елементом у нижчому ступені окиснення, наприклад:
NH3, H2S, HCl

	Речовини з елементом у проміжному ступені окиснення, наприклад:
NaNO2, Na2SO3, H2O2
	Речовини з елементом у вищому ступені окиснення, наприклад:
KMnO4, K2Cr2O7, HNO3, PbO2


Найбільш поширені відновники: Mg, Al, Zn, Fe, C,CO, H2, Na2SO3, H2S.
Найбільш поширені окисники: O2, KMnO4, K2Cr2O7, HNO3, PbO2, H2O2.
Речовини, у склад яких входить елемент у вищому ступені окиснення, проявляють тільки окисні властивості. Вищій ступінь окиснення елементу дорівнює номеру групи періодичної системи елементів (ПСЕ), в якій він розташований. Речовини, що містять елемент у нижчому ступені окиснення, проявляють тільки відновні властивості. Якщо елемент є метал, то його нижчий ступінь окиснення дорівнює нулю; для неметалів нижчий ступінь окиснення розраховується як: (№ групи ПСЕ – 8). Речовини, що містять елемент у проміжному ступені окиснення, мають як окисні, так і відновні властивості.
Так, атоми Сульфуру в ступені окиснення –2 на зовнішньому рівні мають вісім електронів і можуть бути тільки відновниками, а в ступені окиснення +6 ці атоми можуть виконувати роль тільки окисника, оскільки на їх зовнішньому рівні немає жодного електрона. Атоми Сульфуру в нульовому ступені окиснення мають і електрони, і свободні атомні орбіталі, їм притаманна окисно-відновна подвійність.
Наприклад, визначимо окисно-відновні властивості атомів Хрому в сполуках Cr, Cr2O3, K2Cr2O7. Ступені окиснення Хрому в цих сполуках відповідно дорівнюють: 0, +3, +6. Через тe, що Хром – елемент VІ групи, максимальний позитивний ступінь окиснення атомів Хрому +6. Оскільки Хром має металічні властивості, негативний ступінь окиснення дорівнюватиме нулю. Атоми Хрому в ступені окиснення +3 перебувають у проміжному ступені окиснення. На основі цих даних робимо висновок:
Cr – тільки відновник;
Cr2O3 – і відновник, і окисник;
K2Cr2O7 – тільки окисник.
Розрізняють три типи окисно-відновних реакцій:
1) міжмолекулярні – реакції, в яких окисник і відновник входять до складу різних молекул:
Наприклад:
5NaNO2 + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 5NaNO3 + 2MnSO4 + K2SO4 + 3H2O
У наведеному рівнянні реакції Нитроген, що входить до складу натрію нітриту, окислюється, а Манган, який міститься у молекулі калію перманганату, відновлюється.
У NaNO2  нітроген має ступень окислення N+3, а у NaNO3 – N+5;
У KMnO4 манган має ступень окислення Mn+7, а у MnSO4 – Mn+2,
Електронний баланс для хімічної реакції має вигляд:
N+3  –  2e  →  N+5          окиснення
Mn+7  +  5e  →  Mn+2    відновлення
2) внутрішньомолекулярні – реакції, в яких окисник і відновник (атоми різних елементів) входять до складу однієї й тієї ж речовини:
2KCIO3 → 2KCI + 3O2
У KCIO3 оксиген має ступень окислення O-2, а O2 має ступень окислення O20. Хлор у KCIO3 має ступень окислення CI+5, а у KCI хлор має ступень окислення CI-1.
Електронний баланс для хімічної реакції має вигляд:
2O-2  – 4e  →  O20               окиснення
CI+5  + 6e  →  CI-1                 відновлення
3) Реакції диспропорціонування (самоокиснення – самовідновлення) – окисно-відновні реакції, внаслідок яких одночасно збільшується і зменшується ступінь окиснення одного елемента.
Очевидно, ці реакції можливі для речовин, що містять атоми з проміжними ступенями окиснення:
Br20 + 2NaOH = NaBr- + NaBr+O + H2O.
У цій реакції Br20 відновлюється до Br- і окислюється до Br+. Подібні реакції можуть відбуватися в тому випадку, коли речовина містіть елемент у проміжному ступені окиснення, тоді його атоми можуть одночасно відновлюватися та окислюватися.
Існує кілька методів складання рівнянь окисно-відновних реакцій (ОВР). Найвідоміші – метод електронного балансу та електронно-іонний метод.
Метод електронного балансу
При складанні рівнянь методом електронного балансу порівнюють ступені окиснення атомів у вихідних і кінцевих речовинах. Цей метод дав змогу складати рівняння ОВР, які відбуваються у водних розчинах, твердій і газовій фазах.
При складанні рівнянь таким методом:
· Записують схему реакції:
Na2SO3 + KMnO4 + H2SO4 → Na2SO4 + MnSO4 + K2SO4 + H2O
· Визначають атоми яких елементів змінюють ступінь окиснення:
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· Складають електронні рівняння процесів окиснення і відновлення:
S+4 – 2e → S+6  – (окиснення)
Mn+7 + 5e → Mn+2  – (відновлення)
· Множать отримані електронні рівняння на найменші множники для встановлення балансу за електронами:
          5        S+4 – 2e → S+6                              5S+4 – 10e → 5S+6
          2       Mn+7 + 5e → Mn+2                       2Mn+7 + 10e → 2Mn+2 
· Переносяться коефіцієнти з електронного рівняння в молекулярне рівняння реакції:
5Na2SO3 + 2KMnO4 + H2SO4 → 5Na2SO4 + 2MnSO4 + K2SO4 + H2O

Перевіряють виконання закону збереження маси (кількість атомів кожного елемента в лівій і правій частині рівняння має бути однаковою) і, якщо потрібно, вводять нові або змінюють отримані коефіцієнти: 
5Na2SO3 + 2KMnO4 + 3H2SO4 → 5Na2SO4 + 2MnSO4 + K2SO4 + 3H2O
Метод електронного-іонного балансу
При складанні рівнянь окисно-відновних реакцій в іонному вигляді потрібно керуватися загальними правилами складання іонних реакцій. Сильні електроліти записують у вигляді іонів, слабкі електроліти, неелектроліти, гази та осади – у вигляді молекул. В іонну схему включають частинки, які характеризують середовище (H+, H2O або OH–).
Електронно-іонний метод (або метод напівреакцій) заснований на складанні іонних рівнянь напівреакцій окиснення і відновлення з послідуючим їх додаванням у загальне іонне рівняння.

Головні етапи складання ОВР:
– складають молекулярне рівняння ОВР,
– розраховують ступені окиснення усіх хімічних елементів та виявляють ті елементи (або прогнозують їх у продуктах реакції), які змінили ступінь окиснення.
– записують реакцію у іонному вигляді, при цьому сильні електроліти записують у іонному вигляді, а слабкі електроліти, нерозчинні речовини та гази – у молекулярному вигляді.
– складають напівреакції, маючи на увазі, що при перебігу реакції у частках, що взаємодіють можуть змінюватися кількість атомів оксигену (при відновленні зменшуються, а при окисненні – збільшуються). Зв’язувати оксиген або бути його донором можуть H+, H2O, OH- залежно від рН середовища (табл. 1). Ці частки дають змогу коригувати кількість атомів оксисену у вихідних речовинах і продуктах реакції.
Таблиця 1
	Середовище
	Недолік оксигену
	Надлишок оксигену

	Кисле
	R + H2O = RO + 2H+
	RO + 2H+ = R + H2O

	Нейтральне
	R + H2O = RO + 2H+
	RO + H2O = R + 2OH-

	Лужне
	R + 2OH- = RO + H2O
	RO + H2O = R + 2OH-


Де R – іон або молекула.
Напрямок перебігу окисно-відновних реакцій, як і інших хімічних реакцій, визначається другим законом термодинаміки. В ізобарно-ізотермічних умовах окисно-відновна реакція можлива, якщо зміна енергії Гіббса є величиною негативною (ΔG < 0). Для оцінки напрямку перебігу окисно-відновних процесів використовують також значення окисно-відновних потенціалів (E). Чим більше алгебраїчне значення окисно-відновного потенціалу елемента, тим сильніше виявлені у нього властивості окисника і, навпаки, чим менше значення окисно-відновного потенціалу, тим сильніші властивості відновника. Обов’язковою умовою перебігу будь-якої окисно-відновної реакції є позитивне значення різниці стандартних потенціалів окисника та відновника (електрорушійна сила або ЕРС): 
ΔE = E0Оx – ERed > 0 або ЕOx > ЕRed , де  EОx , ERed – стандартний потенціал відповідно окисника та відновника.

При негативному значенні ΔE реакція неможлива. ΔE пов’язана з ΔG співвідношенням: ΔG = – nFΔE (кДж/моль), де
 n – кількість електронів, 
F – стала Фарадея
ЛЕКЦІЯ № 8
КОМПЛЕКСНІ СПОЛУКИ
Усі неорганічні сполуки можуть бути умовно поділені на дві групи: прості та комплексні. Комплексними називаються хімічні сполуки, у яких кристалічні гратки складаються з комплексних груп (комплексів), що утворені внаслідок взаємодії іонів або молекул, які в розчині здатні існувати самостійно.
Комплексна сполука завжди має у своєму складі комплекс, тобто досить складну за будовою групу, що може самостійно існувати у розчині або знаходитися у вузлах кристалу. При написанні формули сполуки ця група береться у квадратні дужки. Крім комплексу, сполука може мати, а може й не мати, окремі прості складові частини, які вказуються поза квадратними дужками. Наприклад: [Ag(NH3)2]Cl, K3[AlF6], [Fe(CO)5]. У цих сполуках комплексами є відповідно частинки [Ag(NH3)2]+, [AlF6]3– та [Fe(CO)5]. Сам комплекс складається з комплексоутворювача та лігандів.
 Комплексоутворювачем називають центральний елемент (атом або іон) комплексу, навколо якого розташовані інші складові частинки комплексу. Ці частинки (молекули або іони), що координуються навколо комплексоутворювача, називаються лігандами. Разом комплексоутворювач та ліганди складають внутрішню сферу комплексу (рис. 10.1).
Центральним атомом у комплексі можуть виступати майже всі елементи періодичної системи, але найкращими комплексоутворювачами є d- та f-елементи.
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Рисунок 10.1 − Структура комплексних сполук
Важливою характеристикою комплексоутворювача є координаційне число. Координаційне число (КЧ) − кількість місць у внутрішній сфері комплексу, що можуть бути зайняті лігандами. Відомі комплекси з КЧ від 1 до 12 включно, але найпоширенішими є комплекси з КЧ 4 та 6. Координаційна ємність ліганда визначається кількістю місць, що займає цей ліганд у внутрішній сфері комплексу. Більшість лігандів, які зустрічаються у курсі неорганічної хімії мають координаційну ємність 1 та називаються монодентатними. Але існують ліганди з координаційною ємністю 2, 3 та більше, і вони відносяться до класу полідентатних лігандів. 
Якщо комплексна сполука належить до електролітів, то вона здатна дисоціювати у розчині з одержанням іонів. Але процес дисоціації комплексної сполуки суттєво відрізняється від дисоціації, наприклад солі NaCl.
Первинна дисоціація комплексної сполуки відповідає процесу одержання у розчині комплексного іону, наприклад:

K3[Fe(CN)6] → 3K+ + [Fe(CN)6]3–

[Ag(NH3)2]Cl → [Ag(NH3)2]+ + Cl–
Серед комплексних сполук, як і серед простих, зустрічаються слабкі та сильні електроліти, кислоти, основи, солі тощо. Так, обидва електроліти: K3[Fe(CN)6] і [Ag(NH3)2]Cl належать до солей.
Вторинною дисоціацією комплексної сполуки називають процес розпаду на іони власне комплексного іону. Саме цей процес (а найчастіше – низка процесів) притаманний лише комплексним сполукам. У двох розглянутих вище прикладах дисоціації K3[Fe(CN)6] і [Ag(NH3)2]Cl вторинна дисоціація може бути описана такими рівновагами:

[Fe(CN)6]3– → Fe3+ + 6CN–

[Ag(NH3)2]+ → Ag+ + 2NH3
Будь-яка рівновага може бути описана відповідною константою, і в даному випадку ці константи можна виразити таким чином:

Kнест([Fe(CN)6]3–) = [image: image116.png]c(Fe’)c®(CN™)
c([Fe(CN),T")





Kнест([Ag(NH3)2]+) = [image: image117.png]c(Ag")c”(NH,)
c([Ag(NH;),]")




Наведені константи належать до так званих констант нестійкості, бо вони відповідають процесу руйнування комплексу. Замість констант нестійкості IUPAC рекомендує використовувати зворотні константи, які називаються константами стійкості. Тобто Kст = 1 / Kнест. Ці константи відповідають процесу одержання комплексу, адже у наведених вище рівняннях вторинної дисоціації продукти та вихідні речовини міняються місцями. Чим більше значення Kст, тим стійкіший комплекс, і навпаки, чим більше значення Kнест, тим комплекс легше руйнується.
Процес вторинної дисоціації у дійсності є більш складним, ніж описаний вище. Насамперед слід брати до уваги той факт, що комплекс дисоціює у декілька послідовних стадій:

[Fe(CN)6]3– → [Fe(CN)5]2– + CN–,

[Fe(CN)5]2– → [Fe(CN)4]– + CN– і т. ін.
Кожна з таких рівноваг описується власною, так званою ступінчастою, константою стійкості. Ступінчасті константи використовуються у аналітичній хімії, а ми будемо спрощено розглядати процес вторинної дисоціації без цих проміжних рівноваг.
Номенклатура комплексних сполук
Визначення назви будь-якої комплексної сполуки можна віднести до базових навичок, наприклад, вміння розставляти коефіцієнти в рівняннях хімічних реакцій. Ми пропонуємо використовувати такі правила одержання назв комплексних сполук. 
Порядок переліку іонів у сполуці. Першим називають катіон, а потім – аніон. Якщо аніон складається лише з атомів одного виду, то назва комплексної сполуки отримує суфікс -ид, а якщо аніон має складну будову – суфікс -ат. Сполука неелектролітного типу називається одним словом:
[Ni(NH3)6]Cl2


 – гексааміннікол(II) хлорид,
K4[Ni(CN)6]



 – калій гексаціаноніколат(II),
[Ni(CO)4]



 – тетракарбонілнікол.
Порядок переліку лігандів. Серед лігандів спочатку вказуються аніони, потім нейтральні частинки і катіони, не розділяючи їх. Аніони перелічують у такому порядку: H–, O2–, OH–, прості аніони (F–, S2– ...), поліатомні аніони, органічні аніони за алфавітним порядком. Катіони та нейтральні молекули теж перелічують за алфавітним порядком. Формули комплексів записують, як правило, у зворотному порядку: [M(L+)(L0)(L–)]:
K[Рt(NH3)Вr5]


 – калій пентабромоамінплатинат(IV),
K2[UO2Cl4]



 – калій диоксотетрахлороуранат(VI),
[Co(NH3)4(H2O)Br]Cl2

 – бромакватетрамінкобальт(II) хлорид.
Назви лігандів. Деякі ліганди отримали назви від іонів з додаванням сполучної голосної (-о), а деякі мають власні назви: Н− – гідридо-, F−– флуopo-, О2– – оксо-, [image: image118.png]


 – пероксо-, S2− – тіо-, ОН− – гідроксо-, CN− – ціано-, NCO− – ціанато-, SCN− – тіоціанато-, NCS− – ізотіоціанато-, [image: image119.png]


 – нітро-, ONO− – нітрито-, [image: image120.png]


 – амідо-, NH2− – імідо-, [image: image121.png]


 – оксалато-, NH2(CH2)2NH2 – етилендіамін-, Н2О – аква-, NH3 – амін-, СО – карбоніл-, NO – нітрозил-, Н+ – гідрогенум-.
Приставки, що вказують на кількість лігандів. Перед лігандами зі складними назвами, які вже містять числівники, для позначення числа лігандів використовують помножуючі префікси біс-(2), трис-(3), тетракіс-(4) і т. ін. Назви таких лігандів беруть у дужки.
[Cu(En)2]Cl2
 – біс(етилендіамін)купрум(II) хлорид
Ступінь окиснення комплексоутворювача. Якщо комплексоутворювач може перебувати у декількох ступенях окиснення, його ступінь окиснення у даній сполуці вказується, як правило, римською цифрою у дужках.
K4[Fe(CN)6]
 – калій гексаціаноферат(II),
K3[Fe(CN)6]
 – калій гексаціаноферат(III).
Класифікація комплексних сполук
Комплексні сполуки можна класифікувати за різними ознаками. Належність до певного класу сполук. За типом первинної дисоціації комплексні сполуки поділяють на кислоти (при дисоціації утворюються лише катіони H+), основи (аніон – лише OH–) та солі (усі інші сполуки, що дисоціюють):
H[AuCl4] – гідроген тетрахлороаурат(III) (кислота),
[Ag(NH3)2]OH – диамінаргентум гідроксид (основа),
[Cr(H2O)6]Cl3 – гексааквахром(III) хлорид (сіль).
Очевидно, що ця ознака не є вичерпною. За нею, наприклад, неможливо класифікувати сполуку [Fe(CO)5], так само як серед простих сполук неможливо класифікувати SF6 за кислотно-основною ознакою.
Природа лігандів. За цією ознакою розрізняють аквакомплекси (ліганд – H2O), амінокомплекси (NH3), гідроксокомплекси (OH–). Комплекси, лігандами в яких є аніони кислот належать до ацидокомплексів, а якщо комплексна сполука містить різні ліганди, то вона є сполукою змішаного типу (табл. 10.1).
Природа лігандів є дуже важливою ознакою комплексних сполук і широко використовується у курсі неорганічної хімії при вивченні властивостей сполук елементів.
Знак заряду комплексного іону.
За зарядом внутрішньої сфери комплексного іону розрізняють катіонні, аніонні та нейтральні комплекси. 
Так, наприклад:
[Co(NH3)6]Cl3 – гексаамінкобальт(III) хлорид (катіонний), тому що [Co(NH3)6]+3
Li[AlH4] – літій тетрагідридоалюмінат (аніонний), тому що [AlH4]-1
[Co(NH3)3Cl3] – трихлоротриамінокобальт(III) (нейтральний), тому що [Co(NH3)3Cl3] не має заряду.
ЛЕКЦІЯ № 9
ХІМІЧНІ ВЛАСТИВОСТІ МЕТАЛІВ
Всі елементи періодичної системи Д. І. Менделєєва умовно ділять на дві групи: метали та неметали. До металів у більшості випадків належать елементи, на зовнішньому електронному шарі яких є один, два або три валентних електрони:
1) всі s- елементи, за винятком водню і гелію;
2) всі d-, f- елементи;
3) p-елементи третьої групи, за винятком бору;
4) деякі p-елементи IV і V груп, розташовані в шостому і сьомому періодах: олово, свинець, сурма і вісмут.
В атомах металів на зовнішній електронній оболонці утримується невелике число електронів. Ці електрони порівняно легко можуть відриватися від атомів. Така особливість металів є причиною не тільки їхніх фізичних, але й хімічних властивостей. Виходячи з того, що метали здатні тільки віддавати електрони зовнішнього електронного рівня, можна зробити висновок, що в хімічних реакціях метали здатні проявляти тільки властивості відновника.
Всі реакції з участю металів є окисно-відновними. Якщо атоми неметалічних елементів віддають або приєднують електрони, то атоми металічних елементів їх тільки віддають, утворюючи позитивно заряджені іони. Тому вони завжди виступають у ролі відновників.
Метали можуть окислюватися розчинами, що містять катіони менш активних металічних елементів. При цьому менш активні метали відновлюються з іонів, а більш активні перетворюються в іони і переходять у розчин.
Всі метали за ознакою активності можна розташувати в ряд, який називають рядом стандартних електродних потенціалів (РСЕП). У ряд активності поміщений також водень, який, як і метали, віддає електрон, утворюючи позитивно заряджений іон.
На підставі РСЕП можна зробити три основні висновки про хімічну поведінку металів:
1) метал витісняє з розчинів солей інші метали, розташовані в РСЕП правіше нього і може сам бути витіснений металами, розташованими лівіше;
2) всі метали, розташовані лівіше водню, витісняють його з кислот-   неокисників (розбавлені сульфатна і хлорідна кислоти), крім азотної кислоти; 
3) чим лівіше знаходиться метал, тим він активніше, тим сильнішим відновником він є, і тим важче відновлюються його іони.
1) Взаємодія металів з водою
– лужні та лужноземельні взаємодіють з водою при кімнатній температурі: 
2Na + 2H2O = 2NaOH + H2↑
Ca + 2H2O = Ca(OH)2 + H2↑
– магній з водою реагує при кип’ятінні:
Mg + 2H2O = Mg(OH)2 + H2↑
– алюміній – якщо його позбавити оксидної плівки:
Al + 3H2O = Al(OH)3 + 3H2↑
– залізо при температурі 8000С :
3Fe + 4H2O = Fe3O4 + 4H2↑
В таблиці представлені можливі реакції взаємодії металів з водою.
	Метали
	Хімічні процеси при реакції з водою
	Продукти реакції

	Лужні метали, а також Са та Ва
	Ме0 + НОН → Ме+n(ОН)n + Н2 ↑
	Н2 і Ме(ОН)n

	З водоюMn, Zn, Cr, Fe, Ni, Pb
	Ме0 + НОН → МеO + Н2 ↑
	Н2 і МеО

	Cu, Ag, Au
	3 водою не взаємодіють


2) Взаємодія металів з кислотами-неокислювачими
До кислот-неокислювачив відносяться розбавлені хлорводнева та сульфатна кислоти, а також слабкі кислоти2.
Активні метали, які розташовані в РСЕП до гідрогену витискують гідроген із розчинів кислот, а метали, які знаходяться в РСЕП після гідрогену з даними розчинами кислот не взаємодіють:
Так, наприклад хлорводнева кислота НСl може окислювати речовини тільки іонами Н+, тому нею окислюються лише активні (Al, Zn) і помірно активні (Fe, Sn) метали з утворенням хлоридів і виділенням вільного водню. При цьому утворюються іони металічних елементів не з максимальним, а проміжним зарядом CrCl3, FeCl2, SnCl2. 
Розбавлена (<10 %) сульфатна кислота діє на метал аналогічно соляній. 
2Al + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2↑
Zn + H2SO4  = ZnSO4 + H2↑
Cu + H2SO4 ≠ не взаємодіє
3) Взаємодія металів з кислотами-окислювачими
До таких кислот відносяться концентрована сульфатна кислота та нітратна кислота різної концентрації. 
У концентрованій сірчаної кислоті (H2SO4(к)) окиснювачем є іон сірки S+6, тому продуктами її відновлення стають SO2, S, H2S залежно від відновної активності металу. H2SO4(к) енергійно окислює метали, деякі з них відразу покриваються щільною плівкою оксиду, що запобігає їхньому подальшому окисненню, тобто відбувається пасивація металу, це метали: залізо, алюміній, кобальт, нікол, хром та інші. Наприклад, залізо пасививується сірчаною кислотою при концентрації > 75 %. 
Глибина відновлення сірки залежить від відновлювальних властивостей металів: 
– активні метали (Li, K, Ba, Ca, Na, Mg ) відновлюють сульфатну кислоту до сірководня (H2S);
– середньої активності метали, які знаходяться в РСЕП від алюмінію до заліза (Al, Mn, Zn, Cr, Fe, Cd, Co, Ni, Sn, Pb |) відновлюють сульфатну кислоту до вільної сірки (S);
– хімічно неактивні метали (Bi, Cu, Ag, Hg)– до оксиду сірки (ІV) (SО2).
– з концентрованою сірчаною кислотою не реагують благородні метали (Au, Pt, Pd).
Приклади взаємодії H2SO4(к) з металами:
4Mg + 5H2SO4(к) = 4MgSO4 + H2S + 4H2O
3Zn+ 4H2SO4(к) = 3ZnSO4 + S + 4H2O
Cu + 2H2SO4(к) = CuSO4 + SО2 + 2H2O
У  відновленні нітратної кислоти металами виділяються сполуки азоту: NO2 – при взаємодії з концентрованими розчинами, NO – при помірному розведенні кислоти. У дуже розведених розчинах HNO3 відновлюється активними металами до NH3. При цьому аміак залишається в розчині у зв’язаному стані у вигляді NH4NO3. Таким чином, у нітратній кислоті окиснювачем є іон нітрогену N+5, а ступень його відновлення залежить від концентрації кислоти і активності металу.
В таблиці приведені продукти відновлення нітратної кислоти у залежності від активності металу.
	Метали
	HNO3 (розведена)
	HNO3 (концентрована)

	Активні метали (Li, K, Ba, Ca, Na, Mg, Al, Be)
	NH4NO3
	N2O

	Середньої активності метали (Cd, Sn, Pb)
	NO
	NO2

	Середньої активності метали (Fe, Cr, Ni, Co)

	NO
	не взаємодіють (пасивуються)
при підвищеній температурі   NO2

	Pt, Au, Ta, Ir W
	не взаємодіють

	не взаємодіють


	Неактивні метали (Bi, Cu, Ag, Hg)
	NO

	NO2


Нітратна кислота і концентрована сульфатна кислота можуть окислювати метали до більш високих ступенів окиснення, ніж соляна. Наприклад, Fe(NO3)3, Fe2(SO4)3.
Благородні метали, такі як золото, платина, паладій взаємодіють лише зі сумішами концентрованих кислот.
Так, HNO3 (к) при змішуванні з НСl(к) у співвідношенні 1:3 за об’ємом утворює розчин, що називається «царською горілкою», в якому розчиняються Au і Pt з отриманням комплексної сполуки:
HNO3 + 4НСl + Au = H [AuCl4] + NO ↑ + 2H2O
4) Взаємодія металів з розчинами лугів
Реакції взаємодії між металами і розчинними основами нечисленні. Тільки метали, які є амфотерними та утворюють амфотерні оксиди і гідроксиди реагують з лугами. При цьому виділяється гідроген (Н2) та утворюється сіль (в розчинах – комплексна, в розплавах – середня). Виняток становлять Fе і Cr, які, на відміну від їх амфотерних оксидів Fe2O3 і Cr2O3 і гідроксидів Fe(OH)3 і Cr(OH)3, з лугами не взаємодіють.
Zn + 2NaOH + 2H2O = Na2[Zn(OH)4] + H2↑ (розчин)
Zn + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2↑ (розплав)
2Al + 6NaOH + 6H2O = 2Na3[Al(OH)4] + 3H2↑ (розчин)
2Al+ 6NaOH = 2Na3AlO3 + 3H2↑ (розплав)
5) Взаємодія металів з розчинами солей

Метали можуть вступати в реакції взаємодії з розчинами солей за таким правилом. Більш активний метал (метал з більш негативним значенням електродного потенціалу) витісняє з розчину солі менш активний метал:
Zn + CuSO4 = Cu + ZnSO4 (H2↑)

Однак при взаємодії металів з розчинами солей слід враховувати можливість зміни рН середовища та утворення вільної кислоти або лугу за рахунок перебігу гідролізу цих солей. Так, реакція взаємодії алюмінію з розчином натрій карбонату не повинна відбуватися, оскільки натрій є більш активним металом, ніж алюміній. Але в результаті гідролізу натрій карбонату утворюється вільний луг:
Na2CO3 + H2O = NaНCO3 + NaOН
який і реагує з алюмінієм. Сумарна реакція взаємодії алюмінію з натрій карбонатом має вигляд:
2Al + 2 Na2CO3 + 6H2O = 2Na [Al(OH)4] + 2NaНCO3 + 3H2 ↑
ЛЕКЦІЯ № 10
ЕЛЕКТРОХІМІЧНІ СИСТЕМИ І ПРОЦЕСИ
Електродний потенціал
Електрохімічними називають гетерогенні окисно-відновні процеси, які перебігають на межі поділу двох фаз: електрод / електроліт та завжди супроводжуються не тільки зміною ступеня окиснення елементів, а й перетворенням різних видів енергії. Останній факт відрізняє електрохімічні реакції від гомо- та гетерогенних окисно-відновних. 
Електродом називають систему, що складається з металу або іншого електронного провідника (провідника I роду) у контакті з розчином (розплавом) електроліту (іонного провідника або провідника II роду). Алгебричну суму стрибків потенціалів (роботу з перенесення електрона) у кожній з фаз та на межі поділу називають електродним потенціалом.
Оскільки в кристалічній гратці металу і розчині електроліту містяться заряджені частинки, то через межу поділу фаз відбувається перенесення заряду та речовини до встановлення рівноваги. Наприклад, при зануренні металу (M) у водний розчин електроліту, що містить катіони цього металу Mz+, перебігатиме зворотний процес за участю молекул води, які сприяють утворенню гідратованих катіонів: 
M0 + nH2O → Mz+·nH2O + ze,
де z –  кількість електронів.
Здатність до окиснення у різних металів виражена неоднаково. Так, для активних металів (Mg, Zn, Cr) процес переходу катіонів у розчин є більш імовірним, тому їх електродний потенціал негативніший, ніж у менш активних (Cu, Ag, Hg). Таким чином, електродний потенціал є однією з фундаментальних характеристик електродів, яка значною мірою зумовлює напрямок і швидкість реакцій, що перебігають на їх поверхні. Величина електродного потенціалу віддзеркалює окисно-відновні властивості компонентів системи метал / електроліт: з підвищенням електродного потенціалу посилюється окисна здатність речовин, а із зниженням – відновна.
Оскільки процеси переходу іонів металічного елемента в розчин або з розчину на металічний елемент – це процеси окиснення або відновлення, то потенціал називають електродним або окисно-відновним. Умовно його позначають ЕMen+/Me. Величина і знак рівноважного електродного потенціалу залежать від природи металу, концентрації його іонів, температури. Якщо умови перебігу реакції відрізняються від стандартних, то числове значення електродного потенціалу металу обчислюють за формулою Нернста:
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де EMen+/Me – електродний потенціал металу у В; Е0Men+/Me – стандартний електродний потенціал металу; n – кількість електронів, що віддаються металом при перетворенні його в іон, або прийнятих іоном металу при перетворенні його в нейтральний атом.
Для будь-якої рівноважної окисно-відновної реакції, що відбувається на електроді
Ox + ze = Red,
де Ox – окиснена, Red – відновлена форма речовини, томуіснує певне значення електродного потенціалу, що відповідає стандартним умовам (тиск Р = 101,325 кПа, Т = 298 К, активність іонів у розчині a = 1 моль/дм3). Такий потенціал називають стандартним електродним потенціалом (E0). 
Таким чином, електрохімія вивчає окисно-відновні процеси, які можуть служити джерелом електричної енергії, та окисно-відновні процеси, які відбуваються за участю електричної енергії.
Пристрої, які перетворюють енергію хімічних окисно-відновних реакцій в електричну енергію, називаються гальванічними елементами. Для перебігу окисно-відновної реакції необхідний контакт між частинками окиснювача і відновника. Для гальванічних елементів можна використовувати два метали, які не розчиняються у воді. Вони називаються гальванічною парою. Електрод, біля поверхні якого йде окиснення, називають анодом; електрод, біля поверхні якого йде процес відновлення, – катодом. Електрони завжди переміщуються від більш активного металу до менш активного, тобто в напрямку – від анода до катода.
Будь-який гальванічний елемент можна подати умовною схемою. Прийнято записувати більш електронегативний електрод зліва, потім розчин, в який він занурений. Далі записують розчин, що контактує з другим, більш електропозитивним електродом, і другий електрод. Межу розділу між електродом і розчином позначають однією вертикальною лінією, між різними розчинами – двома вертикальними лініями.
Причиною виникнення і протікання електричного струму в гальванічному елементі є різниця електродних потенціалів (електрорушійна сила – ЕРС) двох окисно-відновних систем, з’єднаних між собою. ЕРС (∆Е) будь-якого гальванічного елемента визначається загальною формулою:
∆Е = Ек – Еа
де Ек, Еа – електродний потенціал відповідно на катоді і на аноді.

ЕРС гальванічного елемента завжди має позитивне значення.
Електрохімічні системи
Електрохімічна система – це коло, що складається з послідовно з’єднаних провідників першого і другого роду, в якому відбувається перетворення хімічної і електричної форм енергії. Таким чином, будь-яка електрохімічна система складається з трьох основних частин: 
– електроліту, що містить речовини – учасники окисно-відновних реакцій, та забезпечує перебіг електричного струму за рахунок потоку іонів;
– електродів, що контактують з електролітом та забезпечують обмін 
електронами з учасниками реакцій, а також передачу електронів у зовнішнє коло;
– металевого провідника (зовнішнього кола), що поєднує електроди 
та забезпечує перебіг струму між ними.
В електрохімічній системі проходження електричного струму пов’язане не тільки з хімічними перетвореннями, а й зі зміною її електричних характеристик, насамперед електродних потенціалів порівняно з вихідними їх значеннями за відсутності струму. При цьому принципово розрізняють два типи електрохімічних систем. Системи, в яких унаслідок самочинного перебігу електрохімічних реакцій при замиканні зовнішнього кола виникає електричний струм, мають назву гальванічний елемент, або акумулятор і реалізуються у хімічних джерелах струму (ХДС). Такі ж мікро- або макросистеми виникають на поверхні металів у процесі їх корозії. Іншим типом є системи, в яких під впливом електричного струму від зовнішнього джерела на електродах перебігають окисно-відновні реакції, що не є самочинними за стандартних умов. Такі системи називають електролізерами (електрохімічними реакторами), або гальванічними ваннами та застосовують для нанесення гальванічних покрить, виробництва різноманітних неорганічних та органічних речовин. Розглянемо роботу таких систем докладніше.
Хімічні джерела струму
Для виникнення електричного струму внаслідок перебігу окисно-відновної реакції необхідним є:
– просторове відокремлення реакцій окиснення та відновлення;
– наявність межі поділу фаз «електронний провідник / іонний провідник».
ХДС складається з двох напівелементів, у кожному з яких перебігає напівреакція окиснення або відновлення (електродна реакція). Електрод, на якому відбувається окиснення, називають анодом, а електрод, на якому має місце відновлення, – катодом:
Анодний процес:     (-)А: M10 – ne = M1n+        (окислення)
Катодний процес:    (+)K: Mm+ + me = M0        (відновлення)
Відомо, що для самочинного реакцій зміна ізобарно-ізотермічного потенціалу (ΔG) є величиною негативною, яка пов’язана з різницею потенціалів (ΔE) анода (Еа) та катода (Ек) співвідношенням: 
G = –zFE;
E = Ек − Еа,
тобто ΔE завжди є величиною позитивною, а потенціал катода завжди перевищує потенціал анода (Ек  > Еа). Отже, причиною виникнення та перебігу електричного струму в ХДС є різниця рівноважних електродних потенціалів, яку називають електрорушійною силою (ЕРС). Вона є основною кількісною характеристикою роботи ХДС. У загальному випадку схему ХДС подають як
(−) М1 | М1n+ || M2m+ | М2 (+),
де одна вертикальна риска відбиває межу поділу фаз «електронний провідник / іонний провідник», а дві вертикальні – межу між електролітами. Оскільки анод має менше значення потенціалу, він є негативним полюсом ХДС, а катод – позитивним.

Приклад:
З двох електродів Sn+2/Sn та Cu+2/Cu при нормальних умовах скласти схему гальванічного елемента і вказати:
 – який електрод буде анодом, який катодом;
– які окисно-відновні реакції відбуваються на кожному з електродів;
– розрахувати ЕРС гальванічного елемента.

З двох електродів спочатку визначаємо, який з них буде анодом, а який катодом, виходячи з того, що (Ек  > Еа). Тому Cu+2/Cu є катодом, а Sn+2/Sn – анодом.

Схема гальванічного елементу:
(–) А     Snǀ Sn+2  ǀ Cu+2ǀCu     К (+)     або      Snǀ SnSO4 ǀ CuSO4 ǀCu

Окисно-відновні реакції, які відбуваються на кожному з електродів:

Анодний процес:
(–) А:     Sn0 – 2е → Sn+2

Катодний процес:
(+) К:     Cu+2 + 2е → Cu0

Сумарна окисно-відновна реакція, яка призводить до виникнення електричного струму:
Sn0 + CuSO4 = SnSO4 + Cu0

Концентрації електролітів, наприклад, мають значення: СSn+2 = 10–4 моль/л  і  СCu+2 = 10–2 моль/л, а значення стандартних електродних потенціалів для даних електродів: Е0Sn+2/Sn = – 0,14 В, Е0Cu+2/Cu = +0,34 В.

Щоб визначити ЕРС гальванічного елемента використаємо формулу: 
E = Ек − Еа.
Значення Ек та Еа (катодного і анодного потенціалів) необхідно розрахувати за формулою Нерста

Анодний потенціал:
ЕаSn+2/Sn = Е0Sn+2/Sn + 0,059/n lg СSn+2 = –0,14 + 0,059/2∙lg10–4 = –0,258 В

Катодний потенціал:
ЕкCu+2/Cu = Е0Cu+2/Cu + 0,059/n lg СCu+2 = +0,34 + 0,059/2∙lg10–2 = 0,281 В

ЕРС гальванічного елемента:
E = Ек − Еа = 0,281 – (– 0,258) = 0,539 В    ∆Е>0
Якщо два електроди, виготовлені з одного металу, занурити в розчини, що містить катіони цього металу різної концентрації, то утвориться концентраційний гальванічний елемент. Електрод, що занурений у розведений розчин (с1), згідно з рівнянням Нернста має негативніший потенціал (Е1), а електрод у концентрованому розчині (с2) – позитивніший (Е2), отже схема концентраційного гальванічного елемента така:
(−) М | М z+ || M z+ | М (+)      с1 < c2.
ЛЕКЦІЯ №11
ЕЛЕКТРОЛІЗ РОЗПЛАВІВ ТА РОЗЧИНІВ ЕЛЕКТРОЛІТІВ
В електрохімічних системах другого типу відбуваються процеси електролізу. На електродах перебігають реакції перетворення речовин, що супроводжуються переносом заряду через міжфазову межу «електрод / електроліт». Доволі часто одночасно перебігають декілька реакцій, які в такому випадку називають суміщеними (вони реалізуються на одній і тій же поверхні) або парціальними (оскільки електричний струм розподіляється між цими окремими реакціями). 
Парціальні електрохімічні реакції перебігають паралельно, незалежно одна від одної, і, звичайно, є або катодними, або анодними. На відміну від них сполучені електродні реакції є складовими одного процесу, реалізуються тільки разом і одночасно, а в сукупності складають загальну реакцію електрохімічної системи, наприклад, анодна і катодна реакції електролізу, окиснення металу і відновлення окисника при електрохімічній корозії.
Оскільки процеси електролізу не є самочинним і потребують витрат енергії, то катод підключають до негативного, а анод – до позитивного полюсу джерела постійного струму. У гальванічних ваннах (електролізерах), як і у ХДС, перебіг процесів також ускладняється необхідністю подолання енергетичних перешкод на шляху реакцій – підведення реакційно-активних компонентів до електродів, формування нової фази, ініціювання хімічних та/або електрохімічних перетворень, подолання омічного падіння напруги у провідниках. Внаслідок цих причин електроди поляризуються, але на відміну від ХДС, їх поляризація призводить до зростання загальної напруги на електролізері.
Електроліз – окисно-відновний процес, що відбувається на електродах при проходженні постійного електричного струму через розплав або розчин електроліту і супроводжується розкладом розплавленої або розчиненої речовини або води. Цей процес відбувається у електрохімічних системах другого типу, які називають електролізерами.
Електроліз супроводжується перетворенням електричної енергії в хімічну. Як і у випадку гальванічного елемента, на аноді відбувається окиснення, а на катоді – відновлення. Але при електролізі електрод, підключений до позитивного полюса джерела струму, називається анодом, до негативного – катодом.
Електролізу можна піддавати більшість речовин у розплавленому стані та водні розчини електролітів. Плавлення так само, як і розчинення, руйнуючи кристалічну решітку речовини, робить рухливими іони, які до цього були зв’язані у твердому кристалі, і дає їм можливість переміщатися в електричному полі.
Електродні реакції при електролізі перебігають за принципами:
– на катоді в першу чергу відновлюються частинки з більш позитивним потенціалом;
– на аноді в першу чергу відбувається окиснення речовин з найменшим значенням потенціалу;
– якщо окисно-відновні потенціали парціальних реакцій мають близькі значення, то вони відбуваються одночасно (паралельно).
Електроліз розплавів
Розрізняють електроліз розплавів та розчинів електролітів. Так наприклад, у розплаві натрій хлориду на електродах відбуваються такі реакції:
Катодний процес:      (–) K: Na+ + e = Na0
Анодний процес:       (+)A: 2Cl– − 2e = Cl2
З допомогою електролізу розплавів солей та лугів одержують на виробництві активні метали, які неможливо отримати іншим шляхом, тому що вони у свободному стані у природі не зустрічаються, це лужні та лужноземельні метали. 
Електроліз розчинів електролітів

Електроліз водних розчинів електролітів має важливе значення і широко використовується у виробництві різноманітних неорганічних сполук, а також у гальванотехніці для нанесення металевих покриттів і отриманні хімічно-чистих та рідкісних металів 
Електроліз розчинів електролітів складніший через можливість участі в електродних процесах молекул води – відновлення на катоді та окиснення на аноді. Тому треба звернути увагу на процеси, які супроводжують електроліз водних розчинів електролітів
Процеси, які відбуваються на катоді при електролізі
водних розчинів електролітів
Дані процеси не залежать від матеріалу катода, а залежать від положення металу в ряду стандартних електродних потенціалів.
Катодні реакції, які залежать від катіону металу, або катіону гідрогену (Н+) і відбуваються на катоді представлені в таблиці 1.
Таблиця 1
	Катіони, утворені металами
середньої активності
	Катіони, утворені 
активними металами

	Між Аl3+ і Н2
Mn2+, Zn2+, Cr3+ , Fe2+, Co2+,
Nі2+, Sn2+, Pb2+
Відновлюються спільно з 
молекулами H2O
Men+ + ne– → Me0
2H2O + 2e– → H2↑ + 2OH–
	От Lі+ до Аl3+ (включно)
Lі+, Cs+, Rb+ , K+ , Ba2+ , Ca2+,
Na+, Mg2+, Al3+, NH4+
Не відновлюються.
Йде відновлення молекули H2O
2H2O + 2e– → H2↑ + 2OH–

	Катіони водню Н+
Відновлюються тільки при
електролізі розчинів кислот
2Н+ + 2е– → Н2↑
	Катіони, утворені малоактивними металами
Cu2+, Hg2+, Ag+ , Pt2+, Au3+
Відновлюються тільки
катіони металічних елементів
Меn+ + ne– → Me0


Процеси, які відбуваються на аноді при електролізі
водних розчинів електролітів
Характер окиснювальних процесів, які відбуваються на аноді залежить від матеріалу електрода і природи аніонів. Розрізняють нерозчинні (інертні) і розчинні (активні) електроди. Інертні електроди виготовляються зазвичай з графіту, золота, платини. У процесі електролізу вони хімічно не змінюються, а служать для передачі електронів у зовнішній ланцюг. Інертні електроди використовуються для електролізу солей активних металів, які займають місце уряді стандартних електродних потенціалів до алюмінію (включно), тому що електроди, виготовлені з цих металів, будуть хімічно зруйнуватися у розчинах електролітів. 
На інертних анодах залежно від виду аніона в розчині або розплаві можуть чинитися такі процеси (Таблиця 2):
Таблиця 2
	Анод нерозчинний (інертний)

	Аніони безкисневих кислот
I–, Br–,  S2–, Cl–.
Окиснюються
Аnm– – me– → An
	Аніони оксокислот
SO42–, NO3–, CO32–, PO43–
Окиснюються молекули Н2О
2H2O – 4e– → O2↑ + 4H+

	Аніони ОН–
Окиснюються тільки при електролізі розчинів лугів
4ОН–  – 4е– → O2↑ + 2Н2O
	Аніони F–
Окиснюються молекули H2O
2H2O – 4e– → O2↑ + 4H+

	Анод розчинний (активний)

	Аніони не окиснюються. Йде окиснення атомів металу анода. Катіони Меn+ переходять у розчин. Маса анода зменшується
Ме0 – ne– → Меn+


При використанні розчинних анодів (з міді, цинку, срібла, нікелю та інших металів) електрони в зовнішній ланцюг посилає сам анод за рахунок окиснення атомів металу, з якого виготовлений анод. Маса анода зменшується. 
Таким чином, у випадку застосовування розчинних анодів відбувається розчинення металу, з якого виготовлений анод (якщо стандартний електродний потенціал цього металу менший за стандартний потенціал кисневого електроду, тобто 1.23В):
Me0 – zē → Mez+
Розчинними анодами, які безпосередньо приймають участь в електролізі, можуть бути метали, які хімічно не взаємодіють з розчином електроліту. Ці метали розташовані у ряді стандартних електродних потенціалів від цинку до золота. При цьому електролізі катіони металу, що утворюються при розчиненні аноду, переміщуються до катоду і відновлюються на ньому до металу. Таким чином, метал розчинного аноду осаджується на катоді. Тому доцільно аноди виготовляти з того металу, який потрібно осадити на катоді. На цьому засновані процеси нанесення гальванічних металевих покриттів.
Матеріальний баланс електрохімічних процесів розраховують на підставі законів Фарадея:
1. Маса речовини, що виділяється на електродах під час електролізу, пропорційна кількості електрики, яка проходить через розчин, і не залежить від інших чинників. Маса речовини, яка виділяється при проходженні 1Кл електрики дорівнює молярній масі електрохімічного еквіваленту.
0. Однакові кількості електрики виділяють на електродах під час 

електролізу маси різних речовин, які пропорційні молярним масам їх еквівалентів. 
Для того, щоб виділити на електроді 1 моль речовини еквіваленту треба витратити 96487 Кл електрики. Цю кількість електрики називають числом Фарадея.
Математичним виразом законів Фарадея є рівняння
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де 
m – маса окисненої або відновленої речовини, г; M(fекв(Х)) – молярна маса еквівалента речовини X, г/моль; Q – кількість електрики, Кл; F – число Фарадея.
Як відомо, кількість електрики визначають за рівнянням
Q = I t,
де 
I – сила струму, А; t – час електролізу, с.
Молярна маса еквівалента окисника (відновника) розраховується за таким рівнянням:
M(fекв(Х)) = Mr/z,
де
Мr – молярна маса окисника або відновника; z – кількість електронів, що приймають участь у реакції окиснення або відновлення.
Якщо на електроді перебігає декілька паралельних (парціальних) реакцій, то загальна кількість електрики нерівномірно розподіляється між ними. Частку загальної кількості електрики, що витрачається на одну з паралельних реакцій, називають виходом за струмом (Вс) даної реакції, яка має розмірність у % або частках одиниці. Таким чином, на практиці використовують співвідношення
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Вс.
Об’єм газоподібних речовин, що виділяються на електродах, розраховують як:
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Вс,
де V – об’єм газу, л; Vm – молярний об’єм газу, Vm = 22,4 л/моль (н. у.).
З використанням законів Фарадея визначають параметри процесу електролізу: час (t), густину струму (j) та товщину покриття (δ), яку разраховують за рівнянням
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,
де ρ –
 густина металу.
Особливістю анодної поведінки таких металів, як Al, Ta, Nb, Zr, V, Ga, що мають негативне значення потенціалів утворення оксидів, є відсутність області їх анодного розчинення. При анодній поляризації на поверхні цих металів формується плівка фазового оксиду:
nM + mH2O = MnOm + 2mH+ + 2me
Цю реакцію з єдиним процесом на аноді майже до напруги 100 В, називають електрохімічним анодуванням металів.
Приклади електролізу розчинів солей.
1) Електроліз розчину натрію хлориду (NaCl):
NaCl ↔ Na+ + Cl–
Катодна реакція:
        Na+, H2O
      (-) К: 2H2O + 2e– → H2↑ + 2OH–
Анодна реакція:
             Cl–, H2O
      (+) А: 2Cl– – 2e– → Cl2↑
2) Електроліз розчину цинку сульфату (ZnSO4):
ZnSO4 ↔ Zn+2 + SO42–
Катодні реакції: 
       Zn+2, H2O
      (–) К: Zn+2 + 2e– → Zn0
                2H2O + 2e– → H2↑ + 2OH–
Анодна реакція: 
        SO42–, H2O
      (+) А: 2H2O – 4e– → O2↑ + 4H+

Приклади 1) та 2) стосуються електролізу розчинів солей, який проводять з використанням інертних електродів.
3) Електроліз розчину цинку сульфату (ZnSO4) з використанням розчинного аноду (Zn):
ZnSO4 ↔ Zn+2 + SO42–
Катодна реакція:
       Zn+2, H2O
      (–) К: Zn+2 + 2e– → Zn0
                2H2O + 2e– → H2↑ + 2OH–
Анодна реакція: 
        SO42–, H2O
      (+) Арозч.: Zn0 – 2e– → Zn+2
ЛЕКЦІЯ №12
КОРОЗІЯ МЕТАЛІВ
Корозія – це самочинний (ΔG < 0) гетерогенний окисно-відновний процес взаємодії металів з компонентами оточуючого середовища, внаслідок якого змінюються фізико-хімічні властивості металу (переважно відбувається його руйнування) і забруднюється технологічне або навколишнє середовище. 
Самочинність корозійного процесу обумовлюється тим фактом, що у природі більшість металів існує в окисненому стані і входить до складу хімічних сполук, здебільшого солей або оксидів. Процес виробництва металів полягає в їх відновленні та потребує значних енергетичних витрат. Виключенням є благородні метали: срібло, золото, платина, які стійкі термодинамічно, та зустрічаються в родовищах у вільному стані. Отже, основною причиною корозії є термодинамічна нестійкість металів, яку наближено можна оцінити за величиною стандартного електродного потенціалу, тому зі зменшенням потенціалу металу схильність його до корозійного руйнування зростає.
Класифікація корозійних процесів
Корозійні процеси класифікують за:
– механізмом перебігу реакцій взаємодії металу і середовища; 
– умовами експлуатації та видом середовища; 
– характером руйнування металу.
За механізмом взаємодії розрізняють два типи корозії металів – хімічну і електрохімічну. 
Хімічна корозія – це процес, під час якого відбувається безпосередній перехід електронів від атома металу до окисника. За умовами перебігу розрізняють газову корозію, що відбувається в атмосфері сухих агресивних газів (F2, Cl2, NO2, SO2 та ін.) за високих температур, та корозію в неелектролітах, тобто в струмонепровідних рідких середовищах (рідкий бром, нафта, нафтопродукти).
Електрохімічну корозію можна спостерігати в електропровідних середовищах (в більшості випадків – у присутності вологи), коли на поверхні металу одночасно перебігають паралельні реакції: 
•анодна (іонізація металу М з переходом катіонів у розчин електроліту)
М0 – zе → М z+





• катодна (відновлення окисника Ох)
Ох + nе → Red,





де Red – відновлена форма окисника. Відбувається просторовий перенос електронів між відновником та окисником. 
Процеси окиснення і відновлення можуть перебігати на різних ділянках поверхні металу, внаслідок чого між ними виникає різниця потенціалів, а поверхня стає нееквіпотенціальною.
За умовами експлуатації та типом корозійного середовища розрізняють такі види електрохімічної корозії:

атмосферну – руйнування металу при температурі та вологості навколишнього середовища, в тому числі під дією газів, що забруднюють атмосферу (CO2, SO2, NO2, NH3, HCl), частинок солі, вугільного пилу;
підземну – руйнування металів в ґрунтах, що відрізняються хімічним складом, вологістю, ступенем аерації та поруватості;
морську – руйнування металів у морській воді і морській атмосфері, що відрізняються високим вмістом хлорид-іонів, електропровідністю, широким іонним і газовим складом, суттєвим впливом біологічних чинників;
корозію в розплавах електролітів – солей та лугів, що призводить до корозійного руйнування металів і сплавів або зниження вмісту Карбону у сталях, залежно від складу середовища, його температури та наявності домішок.
Серед випадків корозії, що відрізняються за характером додаткового впливу, слід виділити:

корозійно-механічне руйнування (корозійне розтріскування, корозійна втома), що розвивається в зоні дії механічних навантажень;

корозія при терті (фретинг- та ерозійна корозія) – руйнування металу при одночасному впливі корозійного середовища і сили тертя;

кавітаційна корозія – при одночасному корозійному і ударному впливі агресивного середовища;

біметалева або контактна – корозійне руйнування металу, який знаходиться в електричному контакті з іншим металом;
корозія під дією блукаючих струмів – руйнування металів під впливом агресивного електропровідного середовища і джерел постійного струму високої напруги (наземний електротранспорт або поїзди метро, лінії електропередач або електрозварювальні апарати постійного струму, потужні електролізери);
щілинна корозія – непропорційне зростання швидкості руйнування металу під прокладками, у зазорах, нарізних з’єднаннях тощо, відбувається на ділянках конструкцій, що знаходяться у щілинах;
біологічна корозія перебігає під впливом біологічних факторів, тобто мікро- (грибки, бактерії, найпростіші, лишайники) або макроорганізмів (рослини, тварини), які у своїй життєдіяльності ініціюють або каталізують реакції.
За характером пошкодження поверхні металу або порушення його фізико-хімічних властивостей, незалежно від того, як відбувалася взаємодія з середовищем, корозійні руйнування поділяють на декілька видів.

Корозію називають загальною або суцільною, якщо нею охоплена вся поверхня металу. Суцільну корозію поділяють на рівномірну і нерівномірну залежно від глибини та площі корозійного руйнування поверхні металу.
При місцевій (локальній) корозії руйнуються окремі ділянки поверхні металу, і ступінь їхнього пошкодження неоднаковий. Корозія плямами відрізняється руйнуванням металу на порівняно невелику глибину (корозія латуні в морській воді), а корозія у вигляді виразок – більшою глибиною проникнення в шар металу (корозія сталі в ґрунті). Точкова корозія (пітінг) пов’язана з руйнуванням металу у вигляді точкових пошкоджень, які для тонкошарових виробів можуть переростати в наскрізні (корозія нержавіючої сталі в морській воді). 
Підповерхнева корозія виникає, як правило, в умовах, коли метал руйнується переважно під поверхневими плівками, наприклад, під оксидними або іншими, а продукти корозії виявляються зосередженими всередині металу. Один із найнебезпечніших видів корозії – міжкристалітна, яка не пошкоджує зерен металу, але проникає вглиб за рахунок руйнування менш стійких меж зерен. 
Місцева корозія більш небезпечна, ніж суцільна, бо значно знижує опір металів або призводить до утворення наскрізних дефектів у металевих виробах.
Механізм електрохімічної корозії
Необхідною і достатньою умовою корозійного руйнування є наявність у складі середовища речовини Ox, окисно-відновний потенціал якої [image: image127.png]EOx/Red



 більший за потенціал металу [image: image128.png]M?T /M



. Цю речовину, що є окисником по відношенню до металу, в теорії корозійних процесів називають деполяризатором. Тільки за таких обставин різниця потенціалів окисника і металу (ΔE = [image: image129.png]EOx/Red



 – [image: image130.png]M?T /M



), зв’язана зі зміною енергії Гібса ΔG співвідношенням ΔG = – zFΔE, буде позитивною, а ΔG < 0, тобто процес буде термодинамічно вірогідним і самочинним. Слід відзначити, що анодна реакція окиснення металу і катодна реакція відновлення деполяризатора можуть перебігати на різних ділянках поверхні, причому характер їх розподілу змінюється просторово і з часом хаотично та залежить від стану поверхні металу, наявності оксидних плівок, зовнішніх напружень, температури тощо. Анодна реакція здебільшого локалізується в зонах пошкодження захисних покриттів або поверхневих оксидів, підвищеної температури, розтягувальних напружень, на більш негативному з контактуючих металів, а катодна – на ділянках, до яких полегшено транспортування деполяризатора. 
Зазвичай в умовах експлуатації металевого фонду основними деполяризаторами є газоподібний або розчинений кисень та гідроген-іони, що входять до складу різних сполук. 

Залежно від природи металу і складу корозійного середовища розрізняють корозію з водневою або кисневою деполяризацією. У разі корозії з водневою деполяризацією залежно від кислотності середовища (рН) відбуваються такі катодні реакції, під час яких виділяється Гідроген:
	2Н+ + 2е → Н2 ↑
	у кислому середовищі (рН < 7);

	2Н2О + 2е → 2ОН– + Н2 ↑
	у нейтральному середовищі (рН = 7);

	2Н2О + 2е → 2ОН– + Н2 ↑
	у лужному середовищі (рН > 7)


Корозія з кисневою деполяризацією супроводжується поглинанням Оксигену і катодні реакції в даному випадку мають вигляд:
	4Н+ + О2 + 4е → 2Н2О
	у кислому середовищі (рН <7);

	2Н2О + О2 + 4е → 4ОН–
	у нейтральному середовищі (рН = 7);

	2Н2О + О2 + 4е → 4ОН–
	у лужному середовищі (рН > 7) 



Умовою мимовільного перебігу корозійного процесу є позитивне значення ЕРС (∆Е>0):
∆Е = Ек – Еа,
де Ек, Еа – потенціали катодних та анодних реакцій відповідно. 

Потенціал анодної реакції, якщо вона відбувається при стандартних умовах, дорівнює стандартному електродному потенціалу металу (Е0Мez+/Mе). Якщо умови корозійного процесу відрізняються від стандартних, то потенціал анодної реакції розраховується за формулою Нернста:
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– стандартне (табличне) значення електродного потенціалу; n – кількість валентних електронів; [image: image133.png]


– концентрація іонів металічного елемента в розчині, моль / дм3.
Для катодного процесу електродний потенціал розраховується за формулами:
– корозія з водневою деполяризацією  
[image: image134.png]Eyyy, =—0,059 pH




– корозія з кисневою деполяризацією  
[image: image135.png]=1,23-0,059 pH
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Для металів, які розташовані в ряду стандартних електродних потенціалів після Гідрогену та мають позитивні потенціали, корозійний процес може відбувається лише з кисневою деполяризацією.

Електрохімічна корозія може бути зумовлена також утворенням на поверхні металу макро- або мікрогальванічних елементів. Вона має назву – контактна корозія. Причиною виникнення макро- або мікрогальванічних елементів є безпосередній контакт металів, які відрізняються значеннями електродних потенціалів. Мікрогальванічні елементи утворюються внаслідок наявності домішок, механічних або хімічних неоднорідностей на поверхні металу або в приповерхній зоні корозійного середовища. На поверхні металу або домішок, які мають менше значення електродного потенціалу, відбувається анодна реакція окиснення металу з переходом його іонів у корозійне середовище:
М0 – ne → Мn+

А на поверхні металу або домішок, які мають більш позитивне значення електродного потенціалу, – катодна реакція відновлення компонентів корозійного середовища (окиснювачів Ox):
Ox + ne → Red
Приклади:

1) Встановити можливість корозії міді при рН =5 з водневою та кисневою деполяризацією, якщо концентрація купрум (II)-іонів у корозійному середовищі складає 10–4 моль/л. 
Розв’язання:
Схеми передбачуваних корозійних процесів:
Анодний процес корозії:
А: Cu0 – 2e = Cu2+
Катодні процеси корозії:
	Корозія з водневою
деполяризацією
	Корозія з кисневою
деполяризацією

	К: 2Н+ + 2е → Н2↑
	К: 2H2O + O2 + 4e = 4OH–




Потенціал анодної реакції розраховуємо по формулі Нернста: 
Eа = 0,34 + (0,059/2)lg10–4 = 0,34 – 0,12 = 0,22 В

Потенціали катодної реакції:
	Корозія з водневою
деполяризацією
	Корозія з кисневою
деполяризацією

	Eк = –0,059∙5= –0,295 В.
	Ек = 1,23 – 0,059∙5 = 0,935 В.


Визначаємо ЕРС можливих корозійних процесів ∆Е = Ек – Еа,
	Корозія з водневою
деполяризацією
	Корозія з кисневою
деполяризацією

	∆Е = –0,295 – 0,22 = – 0,515 В
∆Е < 0
	∆Е = 0,935 –0,22 = 0,715 В
∆Е >0



Таким чином, за розрахунками, оскільки у першому випадку ∆Е < 0 , то корозія міді з водневою деполяризацією при рН = 5 неможлива.
У другому випадку, корозія міді з кисневою деполяризацією при рН = 5 може відбуватися.
Внаслідок перебігу катодної реакції у середовищі з’являються гідроксид-іони OH–. Вони утворюють з іонами Cu2+ нерозчинний Cu(OH)2, який вкриває поверхню металу і певною мірою захищає його від корозії. 
2) Визначити, контакт з яким з металів Mg, Cu, Pb викликає найбільшу швидкість корозії Ni, відповідь аргументуйте та складіть схему гальванічного елементу, що виникає.
Розв’язання:

Розглянемо попарно основний метал Ni та метали-контакту:
1) Ni – Mg
Е0 Ni+2/Ni = – 0,25 В              Е0 Mg+2/Mg = –2,36 В
В цій парі Ni буде катодом, а Mg – анодом, тому схема гальванічного елементу буде виглядати так: 
(–)А   Mgǀ Mg+2ǀǀ Ni+2ǀ Ni   К (+)

Як відомо, кородує завжди той метал, який є анодом. Тому у даному випадку відбувається корозійне руйнування магнію.
2) Ni – Cu
Е0 Ni+2/Ni = – 0,25 В              Е0 Cu+2/Cu = + 0,34 В
В цій парі Cu буде катодом, а Ni – анодом, тому схема гальванічного елементу буде виглядати так: 
(–)А   Ni ǀ Ni+2ǀǀ Cu +2ǀ Cu   К (+)
У даному випадку відбувається корозійне руйнування нікелю. ЕРС корозії розраховуємо за формулою: ∆Е = Ек – Еа,
∆Е = +0,34 – (– 0,25) = 0,59 В
3) Ni – Pb
Е0 Ni+2/Ni = – 0,25 В              Е0 Pb+2/ Pb = – 0,126 В
В цій парі Pb буде катодом, а Ni – анодом, тому схема гальванічного елементу буде виглядати так: 
(–)А   Ni ǀ Ni+2ǀǀ Pb+2ǀ Pb   К (+)
У даному випадку відбувається корозійне руйнування також нікелю. ЕРС корозії розраховуємо за формулою: ∆Е = Ек – Еа,
∆Е = – 0,126 – (– 0,25) = 0,124 В
Таким чином, виходячи з розрахунків, нікель буде кородувати і в парі з купрумом (Cu), і в парі зі свинцем (Pb), але при контакті з купрумом (Cu) буде руйнуватися інтенсивніше.
ЛЕКЦІЯ №13. 
Методи захисту металів від корозії
Численні методи захисту металів від корозії поділяють на групи:
– вплив на метал;
– вплив на корозійне середовище;
– вплив на електрохімічну реакцію (електрохімічні методи).
Методи дії на метал
Легування – один з найпоширеніших методів боротьби з корозією металів, який полягає у додаванні до основного металу домішок, які сприяють його пасивації. Наразі існує велика кількість сплавів, корозійна стійкість яких вища за основний метал.
Підвищення корозійної стійкості сплавів досягається введенням:
– компонентів, здатних утворювати захисні плівки на поверхні 
металу;
– більш благородного металу, який підвищує корозійну стійкість 
сплаву в цілому;
–компонентів, що забезпечують пасивацію поверхні. 
Термообробка металів і сплавів підвищує корозійну стійкість матеріалів унаслідок гомогенізації і зниження внутрішніх напруг.
Нанесення захисних покриттів широко використовують для захисту металів від корозії. Захисні покриття поділяють на органічні і неорганічні, останні, в свою чергу, – на металеві і неметалеві. Металеві покриття одержують різними способами:
–зануренням у розплавлений метал (гарячий спосіб);
– напиленням покриття;
– термодифузійним насиченням поверхневого шару;
– механотермічним;
– гальванічним (електрохімічним).
Методом занурення в розплавлений метал одержують покриття з легкоплавких металів: Олова, Свинцю, Цинку. Термодифузійний метод полягає у насиченні поверхневого шару корозійностійким компонентом, а напилення – в нанесенні покривного металу на поверхню основного за допомогою стисненого повітря або інертного газу. Механотермічний метод передбачає одержання біметалічних листів шляхом спільної гарячої прокатки заготівок, які складаються з металу основи та тонкого шару покривного металу. Основним недоліком перелічених методів є поруватість і нерівномірність за товщиною покриттів.
Гальванічний метод, описаний у попередніх розділах, дозволяє отримувати рівномірні, міцно зчеплені з основою покриття на поверхнях будь-якої конфігурації. 
Усі металічні покриття за механізмом захисної дії поділяються на катодні і анодні залежно від значень електродних потенціалів основного і покривного металів. Електродний потенціал катодних покриттів більш позитивний за  потенціал основного металу, наприклад, покриття свинцем, нікелем, оловом, міддю на залізі або сталі. У випадку порушення суцільності такого покриття в агресивному середовищі анодна реакція відбуватиметься за участю основного металу, а покривний метал буде катодом. 
Наприклад:
1) Нікелеве покриття на сталі     (Fe – Ni)

Значення стандартних електродних потенціалів:        
Е0 Fe+2/Fe = – 0,44 В           Е0 Ni+2/Ni = – 0,25 В

В даній парі металів Fe – анод, Ni – катод, тому це покриття – катодне. Якщо цілісність покриття буде порушена, то корозійні процеси будуть мати вигляд:
Анодний процес:          (–) A:   Fe – 2e = Fe+2
Катодний процес:         (+) K:  2H2O + O2 + 4e = 4OH–
2) Оцинковане залізо       (Fe – Zn)
Значення стандартних електродних потенціалів:        
Е0 Fe+2/Fe = – 0,44 В           Е0 Zn+2/Zn = – 0,76 В

В даній парі металів Fe – катод, Zn – анод, тому це покриття – анодне.
Можливі корозійні процеси будуть мати вигляд:
Анодний процес:          (–) A:   Zn – 2e = Zn +2
Катодний процес:         (+) K:  2H2O + O2 + 4e = 4OH–
Електродний потенціал анодного покриття завжди негативніший за потенціал основного металу, наприклад, покриття манганом, цинком заліза, тому в корозивному середовищі за будь-яких умов кородуватиме покриття. 
Отже, катодні покриття захищають метали тільки механічно, тому вони мають бути без пор, чого досягають за рахунок нанесення покриття в декілька шарів незначної товщини (1–2 мкм), а при виникненні дефектів такі покриття прискорюють руйнування основного металу. Анодні покриття захищають метали не тільки механічно, а й електрохімічно, тому визначальною є товщина такого покриття, яку обирають залежно від умов експлуатації в межах 6–24 мкм. 
До числа неорганічних покриттів відносять оксидні і фосфатні; силікатні (бетони, емалі), кислотостійкі плівки.
Оксидні покриття формують на поверхні схильних до пасивації металів, наприклад, алюмінію, заліза, титану, за рахунок хімічної або електрохімічної обробки. Хімічний метод оксидування здійснюється у середовищах, які містять окисники, наприклад: [image: image136.png]
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. Електрохімічний метод передбачає анодне оксидування металів у відповідних електролітах.
Фосфатування сталі проводять у гарячих розчинах гідрофосфатів мангану(ІІ), цинку, заліза(ІІ), причому на поверхні виробів утворюється порувата плівка важкорозчинних фосфатів перелічених металів:
Fe(H2PO4)2 [image: image140.png]O



FeHPO4 + H3PO4,
3FeHPO4 [image: image141.png]O



 Fe3(PO4)2↓ + H3PO4,
а також перебігає реакція взаємодії заліза з фосфатною кислотою:
3Fe + 2H3PO4 → Fe3(PO4)2↓ + 3H2↑.
Фосфатні й оксидні покриття здебільшого використовують як прошарок перед нанесенням органічних покриттів для забезпечення більш міцного зчеплення з металом, що захищають. 
Органічні покриття поділяють на лакофарбові (ЛФП), полімерні, бітумні, причому ЛФП є найпоширенішим засобом захисту за рахунок таких переваг: низька вартість, простота нанесення, легкість реставрації, можливість поєднання з іншими методами захисту. Недоліками ЛФП є їх низька термостійкість, невисока механічна міцність, а також той факт, що вони не є абсолютним бар’єром для корозійного середовища і здатні тільки загальмувати розвиток корозійного процесу.
Методи дії на корозійне середовище. 
Обробку середовища з метою зменшення його корозивної агресивності доцільно проводити лише в замкнених системах або обмеженому об’ємі.
Нейтралізація корозійного середовища
Оскільки швидкість корозійного процесу залежить від концентрації деполяризаторів (іонів Гідрогену та молекул діоксигену), то намагаються мінімізувати їх вміст, шляхом додавання лужних реагентів – їдкого натру (NaOH) або негашеного вапна (CaO). Їх використовують для кислих середовищ, де метал кородує з водневою деполяризацією, тому нейтралізацію середовища здійснюють шляхом обробки вапном або каустичною содою:
СaO + 2H+ = Сa2+ + H2O
  NaOH + H+ = Na+ + H2O
Видалення кисню (деаерація корозійного середовищ)
Видалення кисню або деаерацію проводять такими методами:
– термічною обробкою рідини гострою парою (з підвищенням температури розчинність газів зменшується); 
– продуванням через розчин інертних газів (N2, аргон);
– реагентним методом, який передбачає відновлення Оксигену сполуками, наприклад, Na2SO3, Na2H4:
2Na2SO3 + O2 = 2Na2SO4
N2H4·H2O + O2 = N2 + 3H2O 
– пропускання середовища через колонки з гарячими  залізними ошурками:
3Fe + 2O2 = Fe3O4.
Інгібіторний захист
Введення в корозійне середовище інгібіторів корозії є найбільш поширеним засобом захисту обладнання від корозії. Інгібітори – це речовини, додавання яких до складу агресивного середовища навіть у незначній кількості суттєво знижує швидкість корозійного процесу. Такий спосіб захисту називають інгібіруванням середовища.
ЛЕКЦІЯ №14
Електрохімічний захист металів від корозії
Електрохімічний захист застосовується в корозійних середовищах з високою електричною провідністю та грунтується на залежності швидкості корозії від величини електродного потенціалу метала. Розрізняють катодний та анодний захист.
Катодний захист здійснюють підключенням металоконструкції до негативного полюсу джерела постійного струму (захист зовнішнім струмом) або до металу з більш негативним потенціалом (протекторний захист). У цих умовах метал, що захищають, відіграє роль катода, і на його поверхні перебігає процес відновлення деполяризатора, а електрони, потрібні для цього, надходять від зовнішнього джерела. При катодному захисті зовнішнім струмом (рис. 12.5) позитивний полюс джерела приєднують до допоміжного електрода (анода-заземлювача), який виготовляють з нерозчинних матеріалів (графіт, магнетит, феросиліцид) або розчинного металевого брухту. Останній періодично потрібно відновлювати, оскількі він окиснюється і руйнується. Потенціал захищуваного металу вимірюють відносно електрода порівняння (у водних розчинах для цього здебільшого використовують аргентумхлоридний електрод: Е0 = 0,201 В, а у грунті – купрумсульфатний: Е0 = 0,32 В). 
Катодний захист застосовують для металевих виробів, що знаходяться у грунті (підземні водо-, нафто- та газопроводи; телефонні кабелі; сталеві сваї; сховища нафти та паливних матеріалів) і морській воді, а також для апаратури хімічних та інших підприємств (холодильники, конденсатори, теплообмінники тощо). 

Протекторний захист здійснюють підключенням об’єкта, який захищають безпосередньо до анодного протектора, внаслідок чого створюється гальванічний елемент. Електрони, що вивільняються при іонізації протектора, переміщуються до катода, на поверхні якого за їх участю перебігає реакція відновлення деполяризатора. Протектори виготовляють з металів, що мають негативні електродні потенціали і не схильні до пасивації, наприклад, Магнію, Цинку та їх сплавів. Протектор працює ефективно, якщо перехідний опір між ним і корозійним середовищем малий. Для додаткового запобігання пасивації аноди розміщують у шихті (суміші глини та натрій і кальцій сульфатів) з додаванням хлорид-іонів, які забезпечують стабільний струм в елементі.
У макрогальванічному елементі, що виникає при цьому, протектор є анодом і кородує, а металоконструкція є катодом і не руйнується. 

Тривалість протекторного захисту (t) залежить від маси протектора (mпр) та захисного струму (Iз), що перебігає між протектором та металоконструкцією, та може бути розрахована за законом Фарадея
mпр = (M/z⋅F)⋅I⋅t⋅ККД
де
М – молярна маса металу-протектора,

z – кількість електронів, що віддає протектор,
ККД – коефіцієнт корисної дії протектора.

Досвід практичного застосування протекторного захисту свідчить, що його використання є доцільним та ефективним для таких об’єктів: резервуарів та трубопроводів рідких газів, зв’язаних з металевими комунікаціями; ділянок сталевих трубопроводів; міських кабелів зв’язку, електричних силових кабелів з металевою оболонкою без захисних покриттів; підземних резервуарів та ємностей, сталевих свай; підводних частин кораблів, особливо поблизу ходового гвинта, який виготовляють з мідних сплавів, що зумовлює небезпеку контактної корозії сталевих частин корпусу; внутрішніх поверхонь нафтових танкерів при їх заповненні морською водою (баластом), нафтових та бензинових цистерн, цистерн для гарячої води, кожухів конденсаторів.

Анодний захист застосовують тільки для металів і сплавів, здатних переходити у пасивний стан, та здійснюють підключенням об’єкта до позитивного полюсу джерела постійного струму або до металу з більш позитивним потенціалом (катодного протектора). При цьому потенціал металу, який захищають, має зсуватися у бік стійкого пасивного стану. Необхідними елементами анодного захисту є катод-заземлювач, електрод порівняння, джерело струму та пристрій регулювання потенціалу.

Катоди-заземлювачі повинні мати високу стійкість у корозійному середовищі, тому вибір їх матеріалу залежить від складу останнього. Окрім платини, застосовують хромонікелеві сталі (для кислот), кремнійвмістний чавун (для розчинів неорганічних солей, сульфатної кислоти), нікель (для лужних середовищ), латунь, молібден, феросиліцій, манган діоксид, магнетит, плюмбум діоксид. 

Анодний захист використовують для зниження загальної корозії, але при правильному виборі інтервалу захисних потенціалів можна запобігати і деяким місцевим видам корозії: селективній корозії фериту, міжкристалітній корозії та корозійному розтріскуванню сталі 2Х12Н9Т, пітінговій – 1Х18Н9Т та ін. Анодний захист також застосовують для:
– вуглецевих сталей у середовищі рідких мінеральних добрив; 
– автоклавів з вуглецевої сталі при лужній варці целюлози; 
–вуглецевих та легованих сталей у концентрованій сульфатній кислоті; 
– титану, цирконію при роботі в сильно агресивних середовищах.
Таким чином, при анодному захисті металоконструкцію підключають до позитивного полюса зовнішнього джерела струму та подають потенціал, при якому метал переходить до пасивного стану. Анодний захист застосовують тільки для тих металів, на поверхні яких при анодній поляризації формуються захисні плівки різної природи, зокрема оксидні, за умови відсутності у складі середовища іонів, що здатні їх руйнувати (Cl–, F–).
Його використовують також з метою зниження забруднень агресивного середовища продуктами корозії.
Основним недоліком анодного захисту є велика вартість устаткування і необхідність безвідмовної роботи складної контрольно-вимірювальної апаратури.
Запобігання корозії шляхом раціонального конструювання і проектування – це перший і обов’язковий етап захисту конструкцій та обладнання від корозії. Засобами раціонального конструювання є оптимізація складу матеріалів, конструктивних рішень та форми деталей.
Правильний вибір матеріалу конструкції включає:
– використання металу, стійкого у даному корозійному  середовищі;
– насичення або ізоляцію поруватих неметалевих матеріалів (волок, 
азбест, деревина та ін.), які здатні вбирати вологу і створювати умови для перебігу електрохімічної корозії;
– виключення полімерних матеріалів, які при старінні виділяють корозійно-активні елементи;
– врахування сумісності різних металів в одному вузлі, щоб запобігти 
виникненню контактної корозії.
При конструюванні намагаються усунути або мінімізувати кількість щілин, пазів, канавок, отворів, які спричинюють небезпеку виникнення щілинної корозії. Тому вважають, що замість кутових профілів або швелерів доцільно використовувати балки Т-подібного перерізу з меншою площею поверхні, які не мають недоступних щілин та зазорів.
Характер з’єднання елементів металоконструкцій суттєво впливає на корозійну стійкість. У конструкціях з клепаними та болтовими з’єднаннями внаслідок накопичення вологи у щілинах і зазорах розвивається корозійний процес, що може призвести до розпирання з’єднання. З цієї причини рекомендують використовувати зварні з’єднання, кількість щілин і зазорів у яких є меншою. При неможливості зварювання деталей, наприклад, для алюмінієвих сплавів, елементи перед клепанням захищають ґрунтовками.
Обтічність елементів металоконструкцій забезпечує випаровування вологи з поверхні, а отже, і тривалість перебігу корозійного процесу, швидкість якого залежить від конструктивної форми перерізу елементів конструкції. Конструктивні форми споруд та обладнання мають забезпечувати можливість нанесення якісних покриттів та їх відновлення в процесі експлуатації, а також під час ремонту виробів. Так, у фарбованих конструкціях слід відмовлятись від використання гострих кутів, на вершинах яких виникають внутрішні напруги, що викликають відшарування покриття. 
