
Лекція 4 Що «приховує» хімічна реакція?
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 Хімічна реакція (хімічне
явище) – процес, під час
якого одна речовина
перетворюється на інші відмінні
за складом.

Зовнішні ефекти, що супроводжують хімічні реакції

Зміна забарвлення: Утворення яскраво-синього розчину при реакції

безбарвного гліцеролу та блакитного Купрум (ІІ) гідроксиду

Виділення або поглинання

теплоти: Екзотермічна реакція

взаємодії оксиду кальцію з водою.

СаO + H2O → Ca(OH)2

ΔH = -882 кДж/моль
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Утворення осаду:

Утворення білого осаду при 

взаємодії нітрату срібла та 

хлориду натрію

Поява /зникнення запаху:

При реакції фосфіду магнію з

хлоридною кислотою виділюєтьс

фосфін із запахом гниючої риби

Mg3P2 + 6HCl → 2PH3 + 3MgCl2

AgNO3 + NaCl → NaNO3 + AgCl ↓

Виділення газу:

Утворення водню при розчинені 

алюмінію у хлоридній кислоті

2Al + 6HCl → 2AlCl3 + 3H2 ↑
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Класифікація за кількістю та складом реагентів та 
продуктів реакції

Сполучення

Заміщення

Розкладу

Обміну

A + B = AB

A + BC = AC + B

AB = A + B

AB+ CD = AD + CB

Hg + S → HgS

2H2 + O2 → 2H2O

4HNO3 → 4NO2 + O2 + 2H2O

CaCO3 → CaO + CO2

Fe + Cu(NO3)2 → Cu + Fe(NO3)2

NaBr + Cl2 → NaCl + Br2

Ba(NO3)2 + Na2SO4→ BaSO4 + 2NaNO3

CH3COOH + CH3OH → CH3COOCH3 +

H2O
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Класифікація за кількістю та складом реагентів та 
продуктів реакції

Сполучення

Заміщення

Розкладу

Обміну

A + B = AB

A + BC = AC + B

AB = A + B

AB+ CD = AD + CB

Hg + S → HgS

2H2 + O2 → 2H2O

4HNO3 → 4NO2 + O2 + 2H2O

CaCO3 → CaO + CO2

Fe + Cu(NO3)2 → Cu + Fe(NO3)2

NaBr + Cl2 → NaCl + Br2

Ba(NO3)2 + Na2SO4→ BaSO4 + 2NaNO3

CH3COOH + CH3OH → CH3COOCH3 +

H2O
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Що називається ступенем окиснення?

Ступінь окиснення – це умовний заряд атома в

речовині, який виник би на атомі за умови, що спільні

електронні пари повністю змістилися б до більш

електронегативного елемента.

Правила для обчислення ступенів окиснення елементів:

• Ступінь окиснення елементів у простих речовинах дорівнює нулю

• У Флуору F ступінь окиснення завжди –1

• Ступінь окиснення лужних металів  +1, лужно-земельних  +2, у Al +3

• Ступінь окиснення Оксигену у більшості сполук –2

• У Гідрогену ступінь окиснення переважно +1

8

• У галогенів –1 лише у бінарних сполуках, якщо галоген 

зв’язаний з менш електронегативним атомом (HBr-1, 

NaI–1).

• Сума ступенів окиснення елементів у сполуках завжди 

повинна дорівнювати нулю.
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Вищий ступінь окиснення елемента – № групи

Мінімальний ступінь окиснення - № групи - 8 :

Приклад

P +5 та –(8 - 5) = -3 Cl +7 та –(8 - 1) = -1

H3PO4 PH3 KClO4 NaCl
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Причина зміни ступеня окиснення: 

приєднання або віддача електронів

2Na – 2е → 2Na+

Na переходить в йон Na+,

віддаючи електрони,

отже, він – відновник.

Cl2 + 2e → 2Cl-

Cl переходить в йон Cl-,

забираючи електрон,

отже, він – окисник.

2Na + Cl2 → 2NaCl

Відновники 

Окисники  

Відновлення  

Окиснення  

– атоми, молекули або йони, що віддають

електрони.

- атоми, молекули або йони, що

приєднують електрони.

- процес приєднання електронів.

- процес віддавання  електронів.
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Хто може бути окисником? Хто відновником?

Na2S S SO2 H2SO4

-2        0            +4           +6

Cульфатна кислота – окисник чи відновник?

Сульфур в сульфатній кислоті перебуває в максимальному ступені окиснення.

Він більше не може віддавати електрони

В ступені окиснення +6 Сульфур виступає ЛИШЕ окисником

Сірка

2H2SO4 + C = CO2 + 2SO2 + 2H2O
+6                            +4

2H2SO4 + Cu = CuSO4 + SO2 + 2H2O

+6                            +4
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Натрій сульфід – окисник чи відновник?

Сульфур в натрій сульфіді перебуває в мінімальному ступені окиснення.

Він більше не може приймати електрони

В ступені окиснення -2 Сульфур виступає ЛИШЕ відновником

Na2S + 8HNO3 (конц) = Na2SO4 + 8NO2 + 4H2O
-2                            +6

Сульфуру (IV) оксид – окисник чи відновник?

Сульфур в SO2 перебуває в проміжному ступені окиснення.

Він може приймати  та відавати електрони

В ступені окиснення +4 Сульфур може виступати і окисником, і відновником

2H2S + SO2 = 3S + 2H2O
+4              0

O2 + 2SO2 = 2SO3

+4          +6
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Метод електронного балансу

Кількість електронів, які втрачає одна частинка, дорівнює

кількості електронів які забирає інша частинка.
!!!

• Написати рівняння

• Визначити ступені окиснення

• Написати процеси окиснення та відновлення

• Визначити кількість електронів, які віддає

відновник

• Визначити кількість електронів, що приймає

окисник

• Визначити їх найменше спільне кратне

• Визначити коефіцієнти

• Написати повне рівнянняХі
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2KMnO4 + 5KNO2 + 3HCl → 2MnCl2 + 5KNO3 + 2KCl + 8H2O 

Mn+7 +5e → Mn+2 │ 5 2

N+3 -2e → N+5 │2 5

1K2Cr2O7 + 14HCl → 2CrCl3 + 3Cl2 + 2KCl + 7H2O 

2Cr+6 +6e → 2Cr+3 │ 6 │ 3         1

2Cl-1 -2e → Cl2 │2 │ 1          3

(NH4)2Cr2O7 → Cr2O3 + N2 + 4H2O 

2Cr+6 +6e → 2Cr+3 │ 6 │1         1

2N-3 - 6e → N2 │6 │ 1        1
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2KMnO4 + 5H2O2 + 3H2SO4 → 2MnSO4 + 5O2 + K2SO4 + 8H2O 

Mn+7 +5e → Mn+2 │ 2                   знебарвлення + виділення газу       

2O-1 -2e → O2 │5 

2KMnO4+ 3H2O2 → 2MnO2↓+ 2KOH + 3O2↑+ 2H2O

Mn+7 +3e → Mn+4 │2 поява бурого осаду + виділення газу

2O-1 -2e → O2 │3

2KMnO4 + Na2SO3 + 2NaOH → Na2MnO4 + K2MnO4 + Na2SO4 + H2O

Mn+7 + 2e → Mn+6 │2 забарвлення розчину в зелений колір

S+4 - 2e → S+6 │2

O2↑

O2↑
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Пермангана́т ка́лію —

марганцевокислий 

калій, калієва сіль 

манганової кислоти.

Реакція “сфітофор”

2KMnO4 + 2C6H12O6 + 2NaOH = 2C6H11O7Na + K2MnO4 + MnO2 + 2H2O

KMnO4 + +  NaOH = K2MnO4
+

+ + H2O

MnO2
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Індигокармін - динатрієва сіль індиго-5,5'-дисульфокислоти

• Окиснення індигокарміну в лужному середовищі під дією кисню. 

Колір змінюється із синього на зелений.

• Глюкоза відновлює індигокармін, що зумовлює зміну забарвлення 

з зеленого кольору на червоний, а згодом на жовтий. 
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- кількість теплоти (в кДж), що виділяється чи 
поглинається під час хімічних реакції.

Тепловий ефект реакції

Кожна речовина при сталих тиску 

і температурі мають запас 

внутрішньої енергії

Кінетична енергія руху атомів, 

молекул або йонів

Ереагентів ˃ Епродуктів Ереагентів ˂ Епродуктів

Е
н

ер
гі

я
си

ст
ем

и

Перебіг 

реакції

∆Н

Е
н

ер
гі

я
си

ст
ем

и
Перебіг 

реакції

∆Н

Екзотермічна реакція Ендотермічна реакція 

∆ Н – показує різницю між вмістом енергії у вихідних речовинах і 
кінцевих продуктах 

Ентальпія
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Ентальпія утворення (ΔHутв) – тепловий ефект реакції утворення одного 

моль речовини зі стійких простих речовин

Закон Гесса Тепловий ефект реакції залежить від стану вихідних 

речовин і кінцевих продуктів, але не залежить  від 

проміжних стадій реакції.

Як наслідок із закону Гесса: тепловий ефект реакції можна порахувати 

через ентальпії утворення (або згоряння) її продуктів та реагентів.

∆H = ∑Hутв.(продуктів) – ∑Hутв.(реагентів)

Ентальпія згоряння (ΔHзгор) – тепловий ефект реакції повного згоряння 

одного моль речовини в надлишку кисню

∆H = ∑Hзгор.(реагентів) – ∑Hзгор.(продуктів)
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Складіть термохімічне рівняння горіння червоного фосфору, якщо

при спалюванні у 7,2 дм3 кисню 7,75 г фосфору виділилося 186,5 кДж

теплоти. Вказати ентальпію згоряння фосфору та ентальпію

утворення отриманого оксиду.

Розв'язок

ν(P) = 7,5 / 31 = 0,25 моль ν(O2) = 7,2 / 22,4 = 0,32 моль

ν(P) : ν(O2) = 0,25 : 0,32 = 4 : 5

4P + 5O2 → 2P2O5

Знайдемо ΔH реакції.

0,25 моль P відповідає -186,5 кДж

4 моль P відповідає ΔH ΔH = 16 * (-186,5) = -2984 кДж

4P + 5O2 → 2P2O5 ΔH = -2984 кДж

ΔHзгор(P) = -2984 / 4 = -746 кДж/моль

ΔHутв(P2O5) = -2984 / 2 = -1492 кДж/моль
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Обчисліть зміну ентальпії у реакції повного окисрення глюкози,

якщо відомо ентальпії утворення: ΔHутв(CO2) = -393,5 кДж,

ΔHутв(H2O(рід)) = -285,8 кДж та ΔHутв(C6H12O6) = -1273 кДж.

Розв'язок

C6H12O6 + 3O2 → 6CO2 + 6H2O

∆H = ∑Hутв.(продуктів) – ∑Hутв.(реагентів)

Оскільки Hутв.(O2) = 0 (тому що стабільна проста речовина!!!)

∆H = 6*(-393,5) + 6*(-285,8) – (1*(-1273) + 3*0) = -2802,8 кДж 
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3Н2О2+ KJ = KJO3+3H2O ΔH<0

I- - 6e → I+5 │1

2O-1 +2e → 2O-2 │3

2H2O2 → 2H2O + O2↑ дія тепла

5Н2О2+ 2KJO3 = I2 + 2KOH + 4H2O + 5O2 ↑

2IO3
- - 10e → I2 │1

2O-1 -2e → O2 │5
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Реакції

Необоротні

Хімічні реакції, що відбуваються в одному 
напрямку до повного перетворення вихідних 

речовин у продукти реакції

HCl + KOH = KCl + HOH

Оборотні

Хімічні реакції, що за однакових умов відбуваються у двох протилежних 
напрямках: прямому і зворотному 

У рівняннях оборотних реакцій замість «=» ставиться «↔»

N2 + 3H2  2NH3

Хімічна рівновага – стан оборотної реакції, у якому швидкість прямої 

реакції та зворотної реакції однакові

А+В ↔ С+Д
υпрямої р-ції = υ зворотної р-ціїХі
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Принцип Ле Шательє:

Якщо на систему в стані хімічної рівноваги

чинити якусь дію (змінити тиск, температуру,

концентрацію речовин), то рівновага зміщується

в бік той реакції, яка послаблює цю дію.

1884

При додаванні СО рівновага зміщується у бік утворення продуктів

Якщо додати CO(g):

Для того щоб 

повернутись у стан 

рівноваги певна 

кількість CO та H2

перетворюється у 

CH3OH

При рівновазі:

Розглянемо реакцію:
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Зміщення хімічної рівноваги

FeCl3 + 3NH4SCN ↔ Fe(SCN)3 + 3NH4Cl

1. Збільшуємо концентрацію FeCl3

FeCl3 + 3NH4SCN Fe(SCN)3 + 3NH4Cl

2. Збільшуємо концентрацію NH4SCN

FeCl3 + 3NH4SCN Fe(SCN)3 + 3NH4Cl

2. Збільшуємо концентрацію NH4Cl

FeCl3 + 3NH4SCN Fe(SCN)3 + 3NH4Cl
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Вплив зміни концентрації

При підвищенні концентрації (або парціального тиску) вихідних

речовин рівновага зміщується в бік продуктів реакції, а при зниженні

концентрації вихідних речовин – у бік вихідних речовин.

N2 + 3H2 ↔ 2NH3

С(N2) ↑ → С(N2) ↓ ←

• С(Н2) ↑ → С(Н2) ↓ ←

• С (NH3) ↑ ← С (NH3) ↓ →

Вплив зміни температури

При підвищенні температури рівновага зміщується в бік ендотермічної

реакції, а при зниженні температури – в бік екзотермічної реакції.

N2 + 3H2 ↔ 2NH3 ΔH < 0

t ↑     ←

t ↓    →  
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Вплив зміни тиску

При підвищенні загального тиску рівновага зміщується в бік тих

речовин, що займають менший об’єм (враховується об’єм лише газів).

При зниженні тиску рівновага зміщується в бік речовин, що займають

більший об’єм.

N2(г) + 3H2(г) ↔ 2NH3(г)

Р ↑     →                  Р ↓      ←

Якщо об’єми газоподібних речовин в оборотній реакції не
змінюються, то зміна тиску не впливає на стан хімічної рівноваги.
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Поняття про швидкість реакції

Різні реакції відбуваються протягом різного часу. Іржа на залізних

виробах утворюється за кілька місяців/років, горіння свічки триває

кілька годин, а вибух відбувається майже миттєво — за частки секунди.

Швидкість хімічної реакції дорівнює відношенню зміни кількості речовини

реагентів або продуктів реакції в одиниці об'єму (як правило в одному

літрі) до проміжку часу:

C - молярна концентрація,  [моль/л]; τ - час, [cек];

υ – швидкість хімічної реакції,  [моль/л∙с];

V - об’єм,  [л];   ν – кількість речовини, [моль]

2 1 2 1

2 2 2 1( )
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Швидкість хімічної реакції залежить від багатьох чинників:

• природи речовин, 

• температури,

• тиску / концентрації,

• ступеня подрібнення / дисперсності 

• (поверхні контакту речовин)

• наявності каталізатора та інгібітора. 

Швидкість реакції підвищується в разі:

• використання хімічно

більш активних речовин;

• збільшення концентрації реагентів;

• подрібнення реагентів;

• підвищення температури;

• використання каталізаторів.
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Емпіричне правило Вант-Гоффа:

при підвищенні температури реакційного середовища на кожні

десять градусів (10 ОС ) швидкість хімічного процесу зростає у 2-4

рази (γ - температурний коефіцієнт реакції):
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A B C

(A) (B)
 

    

  k c c

C(А), C(B) - молярні концентрації речовин A та B;

υ, k  - швидкість та константа швидкості хімічної реакції; 

α, β – коефіцієнти реакції (у випадку простої реакції)
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У хімічному реакторі, де відбувається взаємодія за рівнянням

СO+Cl2→CoCl2, концентрацію СO збільшили від 0,3 до 1,2 моль/л, а

концентрацію Сl2 збільшили від 0,2 до 0,6 моль/л. У скільки раз

збільшилась швидкість прямої реакції?

Розв'язок

СO + Cl2 → CoCl2

  

  

  

2

1

2

2
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(CO) (Cl )

0,3 0,2

1,2 0,6
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При охолоджені від 80 до 50 ºС швидкість системи зменшилася у 27

раз. Встановити на скільки зросте швидкість реакції при збільшені

температури від 60 до 100 ºС.

2 1

2

1

2
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10

50 80

310

100 60

410
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BrO3
̶ + Br ̶  + МК → БМК + H2O

проміжна речовина HBrO2

BrO3
̶ + МК + [Fe(Phen)3]

2+ →

[Fe(Phen)3]
3+ + БМК + H2O

містить автокаталітичну стадію

**** + HBrO2 → 2HBrO2 + ***
БМК + [Fe(Phen)3]

3+ →

[Fe(Phen)3]
2+ + Br ̶ + СO2 + H+Хі
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