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Вступ
Будь-яка наукова класифікація предметів, явищ тощо е умовною, 

відносною і, навіть, у  деякій мірі, неповною. Це потрібно мати на увазі, 
розглядаючи класи неорганічних сгжлук.

Усі неорганічні речовини -за їх складом поділяють на прості та складні. 
До складу простих речовин входять атоми лише одного хімічного 
елементу, а складних -  атоми двох або більше хімічних елементів. Серед 
простих речовин розрізняють метали і неметали. Найважливішими класами 
складних неорганічних сполук є: оксиди, основи, кислоти, амфотерні

Речовини Класифікація речовин Приклади

Прості

Метали 
(88 елементів)

5-ЄЛЄМЄІЇТИ Ні, Ма, К, КЬ, С$, Mg, Са, 
8г, Ва

р-елементи А 1, Са, Іп, ТІ, Се, 8п, РЬ, 
8Ь, Ві

с1-елементи 8с, Ті, V , Сг, Мп, Ге, Со, 
N 1, Си. 2 п, V, 2 г, №, Мо

Г-слементи Се. Рг, N6, Р т , 8 т , Ссі, 
ТЬ

Неметали 
(22 елементи)

5-ЄЛЄМЄНТИ Н, Не
р-елемеш'И В, С, 8і, N. Р, Аз, 0 , 8, 8е, 

Те
Г алогени Р,С1,Вг,1,Аі
Благородні
гази

Ne, Аг, Кг, Хе, Кп

Сладні

Бінарні
сполуки

Гідриди ГІН, NaH, СаНз, ВаРГ
Карели ВегС, СаСз, АиС,
Нітриди КачМ, Мц,К2, 8i,N4
Оксиди КгО, СаО, А Ш ,
Сульфіди N328, гп8, Рє28з

Г аліди ГІС1, ВаСЬ, РеСЬ

Гідрати
оксидів

Кислоти НКО,. Н ,804, Н,Р04
Амфотерні
гідроксиди

2 п(ОН)2, А 1(0 Н)з, 
Ве(ОН)2, Н22п02, НзАЮ з, 
НзВеОз

Основи КОН, Са(0Н)2, N^01-1),

Солі
Середні НаМОз, А Г (804)з, К3РО4
Кислі NaP^COз, КН2РО4, 

Мк(НСОз)2
Основні (Сіі0Н),804, Ре(0 Н),С1



Перш ніж розглянути основні класи неорганічннх сполук, нагадаємо, 
що хімічні реакції за зміною співвідношення числа реагуючих речовин до 
числа продуктів умовно поділяють на такі типи:
а) реакції сполучення - реакції, в яких із двох і більше речовин 
утворюється одна речовина;

S + О2 = SO2; СаО + СО2 =СаСОз.
Реакції сполучення можуть відбуватися як без зміни ступенів окиснення 
атомів елементів:

+6 +J -2 +J +6 -2 --2 44 -2 і2 44 -2
S03 + H 2 Ü ^ H 2 S 0 ^; СаОл-СОі=-СаСОи

так і зі зміною ступенів окиснення атомів елементів:
о о +4-2 0 0 +2 -2

S+Oi=SOA 1 Mg+ Oj = 2 Mg О ■
б) реакції розкладу - реакції, в яких із однієї складної речовини 
утворюється декілька простих або складтшх речовин:

Т
2 Ag20 = 4 Ag +О2; 

Т

т
4СгОз = 2СггОз + ЗО.;

СаСОз = СаО + СО..
Реакції розкладу також можуть відбуватися як без зміни ступенів 
окиснення атомів елементів:

.2 -2 Г -2 -2 -2
СаСО^— CciO+COz'-,

+2 -2 +1 і +2 -2 +1 -2

Mg(OH}2 =MgO+ Н2 О,
так 1 31 зміною ступенів окиснення атомів елементів:

+6 -2 7- +3 -2 0 +1 +5 -2 ?■ +4 -2 0 -1 -2
4 Сг Оз = 2 Сг, О, + З <9,; 4 Я /V О, = 4 А + 2 Я . О;

в) реакції обміну - реакції, в яких реагуючі речовини обмінюються своїми 
складовими частинами і число реагуючих речовин дорівнює числу 
продуктів:

+2 +1 -І +2 -1 +1 -2  +2 -2  +1 +6 -2  +2 .6  -2  +1 -2

СаО+2Н СІ = Са СІ, + Н, 0\ Mg 0+ Н, 5 О, = MgS О, + Я, О;
Всі реакції обміну відбуваються без зміни ступенів окисненюі атомів 
елементів.
г) реакції заміщення (витіснення) - реакції між простою і складною 
речовинами, в результаті яких зтворюється нова проста речовина і нова 
складна речовина;

,3 -2 « т н-3 ~2 и +4 -2 0 7- +2 -2 0
Ре, О, + 2ЛІ=ЛІ,0 -, + 2Ре- З і0 ,+  2 Mg = 2 0 + Зі

Всі реакції заміщення відбуваються тільки зі зміною ступенів окиснення 
атомів елемешів, гобто вони є окисно-відновними.



1. оксиди

Оксиди — бінарні сполуки елементів з оксигеном (киснем), в яких 
останній має ступінь окиснення мінус два (— 2). Причому атоми оксигену в 
оксидах не утворюють між собою зв’язків, а елемент, що входить до складу 
оксиду, як правило, має один ступінь оішснсння.

Пероксиди (Na20i, СаОг тощо), суперпероксиди (КО2, Na02 тощо), 
озоніди (КОз, Na03 тощо), хоча є бінарними сполуками хімічних елементів 
з оксигеном, не відносяться до оксидів, бо у цих сполуках атоми оксигену 
мають відповідно ступені окиснення: - 1; -1/2; - 1/3. Сполука флуору (фтору) 
з оксигеном OF2 також не належить до оксидів, бо оксиген має позитивний 
сіупіиь окиснення +2 .

Назви оксидів. У  назвах оксидів спочатку записують назву елементу, 
атоми якого мають позитивний ступінь окиснення, після нього у дужках 
римськими цифрами зазначають його ступінь окиснення і додають слово 
оксид:

SO2 - сульфур (ІУ)оксид ; SO3 - сульфур (УІ)оксид;
N2O - нітроген (І) окстід; N2O5- нітроген (V) оксид;
Р2О3 - фосфор (V) оксид; Сі'зОз-хром (Ш) оксид;
СО -  карбон (II) оксид.
Якщо для елементу характерний тільки один ступінь окиснення, тоді у 

назві його не вказують:
К2О - калій оксид; ВгОз-бор оксид;
АІ2О3- алюміній оксид.
За хімічним характером оксиди поділяють на солетворні та 

иесолетворні.
Несолетворні оксиди - оксиди, які вступають в хімічні реакції, але в 

результаті таких реакцій солі не утворюються. До них належать SiO, NO, 
СО, N2O, Н2О та деякі інші. Наприклад:

2NO + 02 = 2NO2; N .0  + Mg = MgO + N2.
Солетворні оксиди — оксиди, які здатні в результаті хімічних реакцій 

утворювати солі (СаО, Na^O, СО2, Р2О5, АЬОз, ZiiO, N2O3, NO2, Si02 тощо). 
Наприклад:

СаО + СО2 С аС О з; НагО + 2NO2= NaNO, + NaNO,.
Солсіворні оксиди поділяються на основні, кислотні та амфотерні. 
Основними називаються оксиди, яким відповідають основи.

Приклади: оксиду КазО відповідає основа NaOH, оксиду ВаО відповідає 
основа Ва(0Н)2, оксиду FeO - основа f  е(0Н)2.
До них належать:
а) оксиди лужних металів; L12O, МазО, К2О, Rb^O, CS2O, РгзО;
6



б) оксиди лужноземельних металів: СаО, 8Ю, ВаО, RaO;
в) магній оксид MgO та оксиди перехідних металів, якщо ці метали 
проявляють змінний ступінь окиснення, а в оксиді ступінь окиснення 
металу мінімальний.

Приклади: елемент хром (Сг) знаходиться в побічній підгрупі шостої 
групи і проявляє переважно ступені окиснення (+2, +3, т6). Хром (П) 
оксид СгО відноситься до основних оксидів. Елемент ферум (Fe) 
знаходиться в побічній підгрупі восьмої групи і проявляє найчастіше 
ступені окиснення (+2, +3). Ферум (II) оксид FeO відноситься до основних 
оксидів.

Тип хімічного зв’язку в цих сполука.х іонний та ковалентний полярний. 
За звичайних умов це тверді речовини.

Кислотними називаються оксиди, яким відповідають кислоти. 
Приклади: оксиду N2O5 відповідає кислота HNO3, оксиду СО2 відповідає 
кислота Н2СО3, оксиду‘Міі207 -  кислота НМПО4.

До них належать:
а) оксиди всіх неметалів, крім N2O, N0 , SiO, СО.
б) оксиди металів зі ступенями окиснення т-5, +6, +7 (V2O5, СгОз, М0О3, 
МП2О7).

Тип хімічного зв'язку в них - ковалентний полярний. За звичайних умов 
кислотні оксиди бувають твердими (N2O5, СгОз), рідкими (SO3, N2O3) та 
газоподібни.ми (СЬО, SO2, СО2).

Амфотерними називаються оксиди, здатні проявляти властивості як 
основних, так і кислотних оксидів залежно від умов реакпії.

До них належать оксиди деяких ме'галів головних підгруп та оксиди 
металів побічних підгруп, переважно з проміжніши ступенями окиснення 
(ВеО, ZnO, АЬОз, РЬО, СгзОз, FejOj, SnO, SnO,).

Тип хімічного зв'язку в амфотерних оксидах ковалентний полярний. 
Амфотерні оксиди за звичайних умов - тверді речовини.

Чіткої межі між амфотерними та основними або кислотними 
оксидами не існує.

Існує зв'язок між місцем елементів у Періодичній системі хімічних 
елементів та властивостями їх оксидів. Він найяскравіше виявляється для 
вищих оксидів. У  періодах зі збільшенням порядкового номера елементу 
характер вищих оксидів змінюється від основного через амфотерний до 
кислотного, у  головних підгрупах із зростанням порядкового номера 
посилюються основні властивості.

Лужні та лужноземельні метали утворюють оксиди з іонним зв'язком, а 
інші метали та типові неметали -  з ковалентним полярним зв'язком. Із 
послабленням металічних властивостей елементів тип хімічного зв'я:жу в 
оксидах змінюється від іонного до ковалентного полярного з поступовим



зменшенням ступеня полярності. Це обумовлено зменшенням радіуса та 
збільшенням ступеня окиснення атома елементу у вищих оксидах при 
зростанні його порядкового номера, що призводить до зменшення ступеня 
полярності зв'язку Е-0  і посилення кислотних властивостей, у  підгрупах зі 
збільшенням порядкового номера елементу спостерігається зростання 
радіуса атома при сталому ступені окиснення. Внаслідок цього 
відбувається посилення полярності зв'язку Е-0  та основних властивостей 
окевдів. Таким чином, при наближенні зв'язку атома елементу з атомом 
оксигену до ковалентного сильніше проявляються кислотні властивості, а 
при наближенні зв'язку атома елементу з атомом оксигену до іонного - 
основні властивості відповідних оксидів.

Якщо метал утворює кілька оксидів, то, як правило, нижчий оксид є 
основним, вищий -кислот ним, а з проміжним ступенем оиіснення елементу 
-  амфотерним. В оксидів одного елементу зі зроетанням ступеня окиснення 
атома елементу зменшується його радіус, внаслідок чого тип хімічного 
зв'язку змінюється від іонного до ковалентного полярного. Тому оксиди 
елементів з нижчим ступенем окиснення проявляють основні властивості, 
з вииіим - кислотні, а з проміжним - амфотерні. Наприклад;

Основні оксиди Амфотерні оксиди Кислотні оксиди
Мп^'Ъ Мп*''02 М пз'Ъ,
Сг^'Ъ Сі"^0,

Котрольні запкшіня та вправи ;іля самостійної роботи
1 . Як можна за положенням елементу в Періодичній системі визначити 
хімічну природу його оксиду'.^
2 . Які з перелічених оксидів належать до кислотних, основних та 
амфотерних: СТО, SrO, N2O5, MgO, BeO, ВЬгО, М0О3, МП2О7, As^O ,̂ 
АІ2О3?
3 .  Як залежать ішслотно-основні властивості оксидів від характеру 
хімічного зв'язку атома оксигену з атомом відповідного хімічного 
елементу?
4. Написати рівняння реакцій СаО, SO2, СІ2О та F2O з водою.

1.2. СПОСОБИ ДОБУВАННЯ ОКСИДІВ

1. При взаємодії простих речовин з киснем:

8 + О2 І 802; 2 М і + 02= 2MgO;

4Р + 5 О2 = 2Р2О5; 4ЕІ + 0 2 = 2ЕІ20.
2 . При взаємодії складних речовин з киснем;

4Ш з+502і  4Ц0+6Н20; 2ги 8 + ЗОо = 22пО + 280 ,;



2Н28 + ЗО, = 280г+2Н20; 4Ре8г + 1102 ■■ 2РегОз + 8802.
3. У  результаті розкладу кислот, основ та амфотерних гідроксидів;

Н2СО3 = СО2 + Н2О; 2А 1(ОН)з і  АЬОз +ЗН2О;

Ре(0Н)2 і  РеО + Н2О; Сн(0Н)2  ̂ СиО + Н2О.
4. У  результаті розкладу солей оксипеновмісшіх кислот;

MgCO, І  MgO + СО2; 
NH4NO3 I  N2O + 2 H2O;

(СнОНЗгСОз І  2СиО +СО2+ Н2О;

141NW3 = ІХзСТ-г Z ГІ2Ь>, (NH4)2CT207 L N, + СГ2О3 + 411,0 .
5. При взаємодії деяких солей з амфотерними оксидами та 8іОз за умов 
дуже високих температур (>ІООО‘’С);

КзСОз+гпО^. K2Zn02 + C02; Саз(Р04)2+38і02=. ЗСаЗІОз+РзО,;

СаСОз + Ре20з= Са(Ре02):+С02; MgC03 + Cr203= Mg(CЮ2)2 + COj.
6. При взаємодії кислот зі сполуками, здатними віднімати воду;

2НСЮ4 + Р2О5 = СІ2О7+ 2НРОз; 2HNO3+ Р2О5 = N:Oj + 2НРОз.
7. При взаємодії простих речовин з деякими кислотами-окисниками;

2Ag + 2 H2SO4 (конш) і  Ag2804 +SO2 + 2 Н2О;

Ge + 2 H2SO4 (кони.) = GeO, +2 80 , + 2 HjO;
8е + 4 НМОз (коя,,.) = HzSeOs + 4 NO, + H,0 ;
3T1 + 4 HNO3 (роза.) = ЗТІПОз + NO + 2 РЬО.

8. В результаті інших реакцій;

ЗВе + ВзОз І  ЗВеО + 2В;
2Cl2 + H g0 = Cl20 + HgCl2;
РЬз04+ 2H2SO4 =2РЬ804 + РЬО, + 2Н2О;
2 AgNOj + Ж аО Н  = A gjO  + 2NaN0 j + H,0 .

Контрольні запитання та вправи для самостійної роботи
1. Написати рівняння реакцій, за допомогою яких можна одержати із 

нітратної кислоти такі оксиди; N2O5, NO2, N0 , N ,0 .
2. Написати рівняння реакцій, в результаті яких можна одержати агпоміній 

оксид.
3. Написати рівняння ))еакцій, в результаті яких утворюється натрій оксид.
4 . Написати рівняння реакцій, в результаті яких утворюється ферум (ПІ) 

оксид.
5. Нагшсати рівняння реакцій, в результаті яких утворюється сульфур (IV) 

оксид.
6. Написати рівняння реакцій, в результаті яких утворюється карбон (I V) 

оксид.
1.3. ХІМІЧНІ ВЛАСТИВОСТІ ОКСИДІВ

1.3.1. Основні оксиди



Розглянемо характерні властивості основних оксидів.
1. З водою реаіують тільки оксиди активних металів (лужних, 
лужноземельних, РЗЕ). При цьому утворюються основи:

Na,0  + Н2О = 2NaOH; CaO + H.O = Са(ОН)2;
BaÖ + Н,0  = Ва(ОН)2; La^O, + ЗН2О =2Ьа(ОИ)з.

Формулу основи в загальному вигляді можна представити як 
Е(ОН)^ де п відповідає ступтю окиснення елементу (+п).

2. Основні оксиди взаємодіють з кислотами з утворенням солей:
ЗМагО + 2Н3РО4 = 2NaiP04 + ЗН2О; Mg0+2HCl=MgCl2+H20; 
FeO + H2SO4 = FeS0 4  + H2O; CaO + 2 HFJ0 3  = Са(МОз)2 + HjO. 

Написання формули солі розглянемо на прикладі реакгрі 
MgO + HiPÖ4 —> формула солі + Н2О

1. Зліва пишуть символ елементу (Mg), який входить до скіаду- основного 
оксиду (MgO), і визначають його відносний заряд (2+). Справа - формулу 
кгіслоптого залииіку (РОф (група атомів, яка в формулі кисчоти Н2РО4 
сполучена з трьома атомами гідрогену). Негативний відносний заряд 
кислотного залишку̂  (3-) чис&зьно дорівнює чиаіу атомів гідрогену, які 
заміщуються на атоми метапу. В резутьтаті маємо Mg  ̂̂  (РО4)̂ '.
2. Виходячи з положення про ечектронейтральність мо.чекул (умовних), 
розраховують чиачо катіонів (Afg *̂) та число аніонів ((РО )̂ '̂), які входять до 
скчаду умовної молекули солі. Цдя гіього знаходять найменше спільне кратне 
для модулів відносного заряду сппома метану (/+2/=2) та для відносного заряду 
кислотного зссіишку (/-3/=3). Найменше спільне кратне д.чя чисел 2 і З є 6. 
Число катіонів (індекс біля катіону у формулі солі) дорівнює частці від дйіення 
найменшого спільного кратного на модуль відносного заряду атома металу 
(6/2=3), а індекс біля кислотного залишку дорівнює частці від ділення 
найменшого спільного кратного на модуль відносного заряду киаютного 
залишку (6/3=2).

Таким чином, формула солі - Mgs(P04):.
Підбираємо коефіцієнти і записуємо рівняння реакції:

З MgO +2 НзР04 = І^Ш РОд: + З И2О.

3. Основні оксиди взаємодіють з кислотними оксидами з утворенням солей: 
СаО + СО2 = СаСОз; NajO + SO3 = N32804;
ВаО + N2O5 = Ва(НОз)2; Ваб + SO2 =Ва80з.

Написання формули солі, яка утворюється при взаємодії основного оксиду з 
кислотним розглянемо на прикладі реакції:

К * '2Ö'̂  + Мп*^20'"7 —* фор.мула солі
І. Зліва пишуть символ епементу (К), який входить до скчаду основного 
оксиду (К2О), і визначають його ступінь окиснення (+1)  . Справа - формулу 
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таютного залишку, який скіадасться з атома киаіотоутворюючого елементу 
(Мп) та атомів оксигену. Є  два способи віаиачення скчаду кислотного залишку. 
Перишй. Над кожним симво.чом ечементу пишуть ступені окиснення, які вони 
.мали у вихідній сполуці (Мп' 0̂ '̂ ) Кислотний залишок завжди негативно 
заряджений, тому підбирають мінімальну кількість ато.мів оксигену, за якої 
доаиюсться негативний відносний заряд киаютного зачишку, який би 
перевищував позитивний заряд атома метачу. В наведеному прикладі для 
того, щоб перевищити позитивний відносний заряд ато.ма .мангану 7+, слід 
взяти чотири ато.ми оксигену (Мп~^0'^4). При 7)ьому відносний зарж) 
киачотного зачишку дорівнює ачгебраїчній сумі ступенів окиснення всіх 
атомів оксигену та мангану:

(-2)-4 + 7 = (-]). Тобто кислотний залишок (Мп^^О'^ф’'.
Другий Оскільки оксид М112О7 кислотний, то йому відповідає кислота 
НМПО4 (див. розд'иі „Кгчслотні оксиди"). Тобто кислотний залишок МПО4''. 
Таким чином, сіль складається з К ' (МзД^О' 4̂)'~
2. Наступним крокам є досягнення ечектронейтральіюапі учпвореїзої солі: 
ачгебраїчна сума відносних зарядів киачоїтіа залишків і кшпіонів .металу має 
дор'иаіювати нулю. В даному прикладі відносний заряд атома калію дорівнює 1 +, 
відноашй заряд киачотного зачишку дорівнює 1-, а сумарний .заряд (1^) + 
(}~) -  О. Тобто формула солі КМПО4.

Підбираамо коефіцієнти і записуємо рівняння реакції:
К2О + МП2О7 = 2 КМ1Ю4.

4 . При тошіенні основні оксиди взаємодіють з амфотерними оксидами та 
гідроксидами, що виявляють при цьому кислотні властивості, а атоми 
металів, якими вони утворені, входять до складу кислотного залишку:

К2О + ZnO Кг2п02 (калій цинкат);

ЬазОз + З РЬОз І Ьа2(РЬОз)з (лантан плюмбат (IV);

MgO+2Al(OH)з І. Mg(A102)2+ЗH20 (магній меї зішюмінат);

ЗСаО+2А 1(ОН)з і  Саз(А10з)2+ЗН20(кальцій ортоалюміиат).

Конірольїіі заііиганші та вправи л'ія самосіійиної роботи
1. Які оксиди називаються основними?
2. Які оксиди відносяться до основних оксидів?
3. Назвати основні оксиди, які взаємодіють з водою.
4. Написати назви оксидів: Na2Û, CaO, FeO, СЮ, MgO.
5. З наведених нижче формул оксидів окремо виписати (формули основних 
оксидів: К2О, СІ2О, MgO, СО, N2O3, SiOz, FeO, СЮ3, СЮ, СЬОз, МнО, MhjO,, 
SO2, SO3.
6. З якими з наведених речовин: Ва(ОН)г, NoO, iSlazO, РзОз, SiOz, H Cl, Н3РО4,
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НзО, NaOH, NaCl може реагувати магній оксид? Скласти рівняння 
відповідних реакцій.
7. З якими з наведених речовин: СО, CaO, NO2, МП2О7, H2SO4, N32804, MgO, 
Р2О5, КзгО, - може реагувати калій оксид? Скласти рівняння відповідних 
реакцій.
8. Скласти рівняння реакцій між такими речовинами:

BaO + NiOs ; СзгОз + СгОз;
CaO + SOj ; NajO + ClOj ;
MgO + Р2О3; KjO  + H ,S04 ;
NajO + A bO j ; CaO + Zn(OH)2 ;
LijO + H C l; MgO + Fe(OH)j .

13.2. Кислогні оксиди
І. Практично всі кислотні оксиди, крім ЗІОз, взаємодіють з водою з 
утворенням кислот:

Р2О3 + ЗН.О = 2Н3РО3; КгОз + Н2О = 2 НМОз;
ЗОз + Н2О = N2804; Р2О5 + Н2О = 2НРОз.

Тому кислотні оксиди ще називають ангідридами кислот (див. стор.21).
При взаємодії деяких кислотних оксидів з водою відбувається реакція 

диспропорціювання, в результаті якої одночасно утворюються дві 
кислоти. Такі кислотні оксиди називають змішаними ангідридами двох 
кислот, при цьому ступінь окиснення кислотоутворюючого елементу в 
одній із кислот на одиницю знижується, а в іншій - підвищується порівняно 
з вихідним оксидом. Наприклад,:

2М“'02 + Н2О = НН'^^Ог + ИН^^Оз;
2СҐ''02 + Н2О = ІІСІ^^г + НСІ^'Оз;
СІг'^Об + НзО = НСі^-Оз + НС1"’ 04.

Формулу кислоти в загальному вигляді можна записати за рівнянням 
реакції кислотних оксидів з водою;

Ступінь Ф орм ула Рівняння реакції Ф ор м ул а Ф ор м ул а
окиснен- КИСЛОТ- КИСЛОТНОГО ок си д у мета- о р то -

ня ного 3 в о д о ю ф ор м и ф ор м и
елем енту ок си д у кислоти КИСЛОТИ

+1 Е 20 Е 2О + Н 2 0 =  2  Н Е О Н Е О
+2 Е О Е О  + Н 2О  ^Н зЕО з Н 2ЕО 2

+3 Е 203 Е20з+Н20=2НЕ02 Н Е О . НЗЕОЗ

+4 ЕОз Е02+Н20=Н2ЕОз Н2Е 03 Н4Е 04

+5 Е 205 Е205+Н20=2НЕ0 з НЕОз НЗЕ0 4

+6 ЕОз ЕО 3+ Н 2О  = Н 2Е04 Н 2ЕО4 НбТеОв*

+7 Е2О 7 Е 207+ Н 2 0  = 2НЕ04 Н Е О 4 ПзЮ б“̂
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*- в  шостій та сьомій групах періодичної системи хімічних елементів 
утворення орто-форм кислот характерне тільки для елементів, починаючи з 
5 періоду. Наприклад; НДеО^, HsIO .̂

Елемеити третього та вищих періодів, а також бору, можуть 
утворювати як мета-форми кислот (тобто кислот, утворених приєднанням 
однієї молекули води до молекули КИС7ЮТНОГО оксиду), так і орто-форми 
кислот (утворених приєднанням більш, ніж ОДНІЄЇ молекули води ДО 

молекули кислотного оксиду). Здатність до утворення орто- кислот 
проявляють елементи з великим радіусом атома, завдяки чому вони 
можуть утримувати більшу кількість ОН-груп. Орто-форми кислот є 
більш характерними.

Наприклад;
Р2О5 + Н2О = 2НРОз (метафосфатна кислота);

Р2О5+ ЗН2О І  2Н3РО4 (ортофосфатна кислота);
НР0з+Н20 = НзР04.

Слід запам'ягати, що утворення ортофосфатної кислоти та її солей 
характерне для хімії ([юсфору, тому саме ортофосфатна кислота та відповідні 
оріО(}юсфати утворюються в переважній більшості хімічних реакцій.
2. Кислотні оксиди взаємодіють з основними оксидами з утворенням 
солей:

SO3 + NajO = NÜ2SO4; Р2О5 + ЗВаО = Ваз(Р04)2;
СаО + СОг= СаСОз; SNjO., + La.O , = 2Еа(НОз)з;
СЬО + Rb.O = 2RbC10; SO2 + NajO = NaiSOj.

При взаємодії кислотних оксидів, яким відповідають дві кислоти, з 
основними оксидами утворюється дві солі:

4Ш з  + 2ВаО = Ba(N03)2 + BaiNOj).;
2СІО2 -t- К2О = КСТО3 + КСІО2.

3. Кислотні оксиди взаємодіють з основами з утворенням солей:
SOj + 2NaOH =N33804+ Н«0 ;
SiO; + Са(ОН')2 =Са8і0з+Н 20,
Р.О, + ЗВа(ОН), = Ваз(Р04)2 + ЗН2О;
4І4 0 з + 2Ва(ОН)2 = Ва(>іОз)2 + Ba(NO.)2 + ЗН.О;
2СЬОб + 2Са(ОН)г = Са(С10з)2 + Са(СЮ4)2 + ЗНзО.

4 . Кислотні оксиди взаємодіють з амфотерними оксидами, які за даних 
умов проявляють властивості основних оксидів, з утворенігям солей;

3N2O5 + АІ.Оз = 2A1(N03)3;
SO3 + ZnO = ZnS04; СЮз + 8nO = SnCr04.

5. Кислотні оксиди взаємодіють з амфотерними гідроксидами, які за даних 
умов проявляють властивості основних гідроксидів, з утворенням солей:

3N2O5 + 2А 1(ОН)з= 2А 1(НОз)з + ЗНзО;
Р2О5+ ЗВе(ОН)з = Вез(Р04)2 + ЗН26;
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4NOz + 2Zn(0 Hb =Zn(N03)2 + Zn(N02)2 + 2H3O.
6. При топлеігні кислотні оксиди здатні витісняти більш леткі кислотні 
оксиди з солей:

ВаСОз+ SiO, = BaSiOj + СО,;

NajCOj + M0O3 = Na,Mo04 + CO2;

Саз(Р04)2 + 3SiO, l ЗСаЗіОз + P2O3.

Коїгфольні затггаїтя та вправи для самостійної роботи
1. Які оксиди називаються кислотними?
2. Які оксиди відносяться до кислотних оксидів?
3. Написати назви оксидів: СО2, СгОз, МП2О7, N2O3, Р2О5.
4 . Написати формули кислот, які відповідають зазначеним ангідридам:

SO,, N,05. Р2О5, СЮ, М112О7, СЬО, N2O3, МоОз, Si02, СгОз, N0 ,, AS2O5.
5. Які кислотні оксиди можуть реагувати з карбонатами металів при 
сильному їіагріванні? Скласти рівняння відповідних реакцій,
6. Які кислотні оксиди при взаємодії з водою утворюють дві кислоти? 
Склаоїи рівняшая відповідних реакцій.
7. З якими з наведених речовин: НагО, N,0 , FeO, ЗіОг, СЮз, НС1, NO,, 
Ва(ОН),, Н2О, NaCl, NaOH,- може реагуватаї фосфор(У) оксид? 
Скласти рівняиаая відповідних реакцій.
8. З якими з наведених речовин: СО, CaO, Р2О5, Са(0Н)2, Н3РО4, Н,0 , 
КОН, - може реагувати нітроген (IV) оксид? Скласти рівняння відповідних 
реакцій.
9 . РІаписати рівняння реакцій, які доводять кислотний характер таких 
оксидів: SeO,, SO3, МП2О7, Р2О5, СЮ3.
10. Скласти ріваминя реакцій між такими речовинами:

Р,0 , + СаО ; N0 , + ВаО ;
зЬз + Ьі, 0  ; CI2Ô7 + MgO ;
МП2О7 + CaO ; V2O5 + CaO ;
С162 + MgO ; N2O5 + Sr(0H)2 ;
CI2O+ Ba(OH), ; P2O, + KOH ;
СЬОб + KOH ; CIO2 + LiOH .

] .3.3. Амфотерні оксиди
Для амфотерних оксидів характерні такі властивості:

1. Амфотерні оксиди з водою не взаємодіють.
2. Подібно основним оксидам амфотерні оксиди можуть взаємодіяти:
а) з кислотними оксаадаампа при топленні, при цьому утворюються солі:

гпО + ЗіОз^ гпЗІОз; Рє,Оз + 38Ю2 Рє2(8іОз)з ;

Сг,0з + Р,0 5 = 2СГРО4: Ре,0з + 380з= Ре2(8і04Ь.
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б) з концентрованими кислотами з утворенням солі та води:
ZnO + 2HNO, = Zn(NO,)2 + Н2О; FejQ; + 3H2SO4 = Fc2(S04b + 34,0 ;
SnOï + 2H,S04= Sn(S04)2 +2H2O; AI2O3 + 6HC1 = 2AICI3 + ЗН2О;
BeO + 2 I ICI = ВеСІ2 + H2O; Z1O2 + 2I-I2SO4 =Zr(S04)2 + 2Н:0 .

Амфотерні оксіщи майже не взаємодіють з розведеними кислотами.
3. Подібно кислотним оксидам амфотерні оксиди можуть взаємодіяти:
а) з основними оксидами, при цьому утворюються солі:

AJ2O3 -  Na,0  І  ЗПаАІСЬ; ZnO + ВаО = BaZn02i

Cr203 + M g0 = Mg(CЮ2)2; РегОз+ВаО І Ba(Fe02)2
б) з основами з утворенням солі та води:

АІ2О3 + 2NaOH '£ 2NaA102 + Н2О;

ZnO +2К0 Н І  KjZnO, + П2О;

SfiO, + 2NaOH I  NajSnOj + П2О.
y  водному розчині спостерігається утворення розчинних у воді 

гідроксо-комплекс in :
ВеО +2NaOH + HjO = Na2[Be(OH)4];
ZnO + 2LiOH + H2O ^ Li2[Zn(OH)4];
SnOs + 2K0 H + 2H2O = К2[8п(ОН)б].

4. Деякі амфотерні оксиди при топленні здатні витісняти леткі кислотні 
оксиди з солей:

AljOj + NajCOa І  2NaA102 + C02;

РсгОз + ПагСОз І  2NaPe02 + СО2;

АІ2О3 + K2SO3 І  2КАІО2 + SO2.
Koirrpaibiii заптанїш та вправи для самосгіґпгої роботи
1. Які оксиди називаються амфотерними ?
2. Чи реагують амфотерні оксиди з водою?
3. З наведених нижче формул оксидів окремо виписати формули 
амфотерних оксидів: N2O, N2O3, MgO, ZnO, NO, СГ2О3, СЮ3, СЮ, FeO, 
РєзОз, SiO,, SnO,, SnO, CI2O5, SO2, K ,0 .
4 . Скласти рівняння реакцій можливих способів отізимання 
а) цинк оксиду; б) алюміній оксиду.
5. З якими з наведених речовин: СаО, ЗіОз, N2O, NaOH, NaCl, H2SO4, 
КазСОз,- може реагувати хром (ПІ) оксид? Скласти рівнянім відповідних 
реакцій.
6. З якими з наведених речовин: ПаїСОз, NaCl, NaOH, ВаО, ВаСОз, H2SO4, 
Р2О5,- може реагувати цинк оксид? Скласти рівняння відповідних реакцій.
7. Написати рівняння реакцій, які доводять амфотерний характер таких 
оксидів: ВеО, АІ2О3.
8. Скласти рівняння реакцій між такими речовинами:
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ВеО + СзОН ; 
СгОз + 8 Ю ; 
ВеО + Н2504 ; 
гпО + ІШ Оз; 
гпО + N32003:

РєзОз + В а О ;
ВагОз + СгОз; 
гпО + NaOH ;
ZllO + NaO^^+Н:0 ; 
АЬОз + К .С О з.

2. ГІДРАТИ  О КСИ ДІВ

Переважній більшості оксидів відповідає сполука з водою (іідрат) 
Е(ОІі)„. Гідрати оксидів поділяються на основи, кислоти та амфотерні 
іідроксиди. Належність Е(ОН)„ до певного класу визначається природою 
елементу (Е) та характером дисоціації гідрату оксиду у водному розчині: 
Е(ОН)„ = Е"^ + пОН' (основа);
Е(ОН)„ = нИ* + ЕО„"' (кислота).

Для амфотерних гідроксидів реальні молекули Е(ОН)„ відсутні. Вони 
ісіїують у вигляді полімерних багатоядерних комплексних сполук, до 
складу яких входять і молекули води. Запишемо умовну молекулу 
амфотерного гідроксиду, що є фрагментом макромолекули, і покажемо, як 
вона може вести себе у водному розчині в залежності від умов: 

[Е(0І-І)„(Н20)„] + ОН- ^  [Е(0Н)„н(Н20)„.,]-+НзО,
Кислота

тобто іон ОН' відриває протон від однієї з умовних молекул води, і вона 
перетворюється в умовний іон гідроксиду:

[Е(0Н)..(Н20)„] + Г  [Е(0Н)„.,(Н20).„.,]Д 
Основа

тобто протон приєднується до умовної гідроксильної групи, і вона 
перетворюється в умовну молекулу води.

Елемент з вираженими металічними властивостями утворює сполуку з 
іонним зв'язком Е-0 , яка дисоціює як основа. Елемент з вираженими 
неметалічними властивостями утворює сполуку з менш полярним зв'язком 
Е-О по відношенню до зв'язку О-Н. Дисоціація в цьому випадку буде 
відбуватися за кислотною схемою.

Полярність зв'язків Е-0  та О-Н у сполуках Е(ОН)„ з максимально 
можливим ступенем окиснення елементу залежить від положення елементу 
Е в періодичній системі хімічних елементів, у  періодах зі зростанням 
порядкового номера елементу збільшується ступінь окиснення атома і 
зменшується його радіус. Це призводить до зменшення полярності зв'язку 
Е-0  та збільшення полярності зв'я:іку О-Н. Тому в періодах зліва направо 
зростає здатність до дисоціації з відщепленням іонів гідрогену Н ,̂ тобто 
кислотні властивості сполук Е (0 Н)„ посилюються, а основні - спадають. У 
групах зі зростанням порядкового номера елементу при сталому значенні
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відносного заряду його атома радіус збільшується і, як результат, -  
збільшується полярність зв'язку Е-0  та здатність до дисоціації з 
відщепленням гідроксид-іонів ОН'. Тобто, у підгрупа.х зверху донизу 
зростають основні властивості сполук Е(ОН)п.

При утворенні елементом декількох сполук Е(ОН)п зі збільшенням 
ступеня окиснення елементу збільшується відносний заряд його атома і 
зменшується радіус. Внаслідок цього полярність зв'язку Е-О зменшується, а 
О-Н збільшується, що призводить до посилення кислотних властивостей

Основи Амфотерні гщзоксиди Кислоти
Сг"\ОН)з '  Н;Сг^^4

Мп^^(0Н)2 Мп '̂*(0 Н)4 НМп'''04
У"-(0Н)2 ’̂ *̂ (0 Н)4 НзУ^^4

Гідрати оксидів Е(ОН),„ в яких елемент має ступінь окиснення -і-5 і 
вище, містять нееквівалентну відносно значення ступеня окиснення 
елементу кількість гщроксильних груп. Так, немає кислот Н5РО5, Нб80 «, а 
ісітують Н5РО5- Н2О = Н3РО4 та Нб80 б-2Н20= Н2804 тощо.

2.1 ОСНОВИ

Основи (гідрати основних оксидів) - складні речовини, які містять 
гідроксильні групи (-ОН), здатні обмінюватися на кислотні залишки. З 
точки зору теорії електролітичної дисоціації основи -  це електроліти, які 
при дисоціації утворюють катіони металу та аніони лише гідроксиду. 
Наприклад:

КОН = Г  + ОН', Ва(ОН): = Ва-^ + 20 Н'.
Саме наявність іонів ОН' у  розчинах зумовлює властивості основ. До 

складу основ входять іон металу (чи група атомів, що відіграє роль іона 
металу, наприклад, амоній МН4Д та гідроксид-іоии. Загальна формула 
Е(ОН)„.

Основи можна класифікувати за різщіми ознаками.
За здатністю до електролітичної дисоціації всі основи можна розділити 
на дві групи:

а) сильні основи (луги): основи лужних металів (ЕіОН, НаОН, КОН, 
КЬОН, СзОН, ЕгОН), основи лужноземельних металів (Са(0Н)2, 8г(ОН)2, 
Ва(0Н)2, Ка(ОН)г).

б) слабкі основи: всі інші основи, наприклад,: Mg(0H)2, Ге(0Н)2 , Ее 
(ОН)з тощо.

Кількість гідроксид-іонів в умовній молекулі, які здатні обмпгюватися 
на кислотні залишки з утворенням солей, визначає кислотність основи.
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Так, NaOH - одіїокислотна, Mg(OH)2-двoкиcлoтнa, Ре(ОН)з - трикислотна 
основи.

НАЗВИ О СН О В. Назви основ утворюються з назви катіона, за якою в 
дужках римськими літерами йде ступінь окиснення елементу, і слова 
гідроксид:

Ре(ОИ)2-ферум (ІТ) гідроксид; Си(ОН)2- купрухг (II) гідроксид.
Якщо елемент у сполуках виявляє єдиний ступінь окиснення:
N 30?! -  натрій гідроксид; Са(0Н)2 - кальцій гідроксид,

то ступінь окислення не вказується.

2.1.1. ДОБУВ АННЯ ОСНОВ
Основи можна отримати:

1. При взаємодії активних металів (лужних, лужноземельних та РЗЕ) з 
водою:

2Ма + 2Н;0  = 2ЫаОН + РЬ; Ва + 2НгО = Ва(ОН)2+И2.
2 . При взаємодії оксидів лужних, лужноземельних та рідкоземельних 
металів з водою:

К :0  + НгО = 2КОН; ВаО + НгО = Ва(ОН)з;
ТазОз + ЗНзО = 2Ьа(ОН)з; MgO + Н.О = Mg(0H)2.

Слід зазначити, що за методами 1 та 2 можна отримати тільки сильні 
основи (луги).
3. При взаємодії солей з лугами (за умови нерозчинності одного із 
продуктів реакції у воді):

РеСІ2 + 2NaOH = Ре(ОН)зі + 2МаС1;
К2504+ Ва(ОН)2 = Ва804І + 2КОН;
N32003 + Са(ОН)2 = СаСОзі + 2NaOH.

2.1.2. ХІМІЧНІ ВЛАСТИВОСТІ ОСНОВ
Основи можуть взаємодіяти:

1 . 3 кислотами (реакції нейтралізації') та кислотними оксидами 
(утворюються сіль і вода):
ЗКОН + Н3РО4 = К3РО4 + ЗН2О; Со(ОН)2 + Н2804 = Со804 +2НгО;
Ва(0Н)2 + СО2 = ВаСОз + Н2О; Са(0П)2 + ЗОз = СаЗОз + Н2О.
2. З амфотерними оксидами та гідроксидами:

а) при топленні (утворюються середні солі і вода):

2НаОН + 2п О £ Na2Zn02+H20; Са(0Н)2+Сг20з = Са(СЮ2)2+Н20;

КОН + Ре(ОН)зІ КРе02 + 2Н20; 2ЬіОН+5п(ОН)21 ТІ28п02+2Н20;
2КОН + 5п(ОН)4 і  К зЗпО з + ЗН2О.

б) у водному розчині (утворюються гідроксокомплекси):
2 МаОН + РЬО + Н20= Na2[Pb(OH)4];
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2 NaOH + StaOs + 2 РЬО = Ыа2[8п(ОН)б];
Са(ОН)2 + Zn(OPI)2 = Ca[Zn(ÖH)4l;
ЗШ Н  + А 1(ОРІ)з = Кз[А1(ОН)б];
2 LiOH + Sn(OH)4 = ЬІ2[8п(ОН)й].

3. Розчинні основи -  із розчинними солями, якщо утворюється нерозчинна 
у воді чи летка сполука :

CdCb +2 КОН = Cd(OPI)2i + 2 KCl;
N32804 + Ва(0Н)2= 2NaOH + Ва804І;
NP14C1 + NaOH = кНзТ + HjO + NaCl;
Fe(N03)3 + 3 NH4OPI = Ре(ОРІ)зі+ 3 NH4NO3;
А1СІЗ + 3 NaOH = А 1(0 Н)зі + 3 NaCl.

3a наявності надлишку розчинної основи утворений амфотерний 
гідроксид розчиняється з утворешіям гідроксокомплексів:

А 1(0 Н)з + 6 NaOH(„,,^,) = Наз[А1(ОН)б] + З NaOH.
Таким чином, взаємодію солей з надлишком розчинної основи можна 

записати так:
АІСІЗ + 6 NaOH(„a. ,̂.) = Наз[А1(ОН)б] + З NaCl.

4 . Сильні основи з активними неметалами (утворюються дві солі та вода):
2NaOH + СЬ =NaCl + NaClO + Н2О;
2Ва(ОН)2 + 2СІ2 = ВаСЬ + Ва(С10)2 + 2Н2О.

Кошрольні загаїтання та вправи для самостійної роботи
1. Які сполуки називаються основами ?
2 . Які основи відносяться до сильних?
3. З якими речовинами можуть реагувати основи?
4 . Написати рівняння реакцій, за допомогою яких можна отримати барій 
гідроксид, ферум (II) гідроксид, натрій гідроксид.
5 . З якими із вказаних нижче речовин може взаємодіяти натрій гідроксид, 
кальцій гідроксид, магній гідроксид : Cu, О2, HNOj, N2O5, КОН, H2SO4, 
ZnO, СГ2О3, N2, CO2?

2.2.КИСЛОТИ

Кислоташі називаються сполуки, що містять атоми гідрогену (водню), 
які здатні заміщуватись на метал (або металоподібну групу атомів, 
наприклад N134'̂ ) і утворювати при цьому солі. З погляду теорії 
електролітичної дисоціації кислотами називаються елекіроліта, які при 
дисоціації утворюють лише один вид катіонів - іони гідрогену (водню) Н̂  
та кислотного залишку.

Наприклад:
НС1-Н ^  + СГ; H2SO4 = 2Н* + 804 '̂;
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Н;,Р04 ЗН++Р04^'; H2SO3 2i r + S 0 ,̂ -;
Саме наявність іонів гідрогену (водню) ГҐ у розчинах кислот 

обумовлює. їх властивості (кислий смак, здатність змінювати забарвлення 
індикаторів).

Кислоти можна класифікувати за різними ознаками.
За наявністю оксигену (кисню) у  складі кислоти їх поділяють на 

оксигенов.місні (ICNOj, II2SO4, Н3РО4) та безоксигенні (ИС1, III, II2S). 
Оксигеновмісні кислоти є гідратами кислотних оксидів (див.с.12).

За здатністю до електролітичної дисоціації кислоти поділяють на 
сильні, середньої сили та слабкі кислоти. Кислоти, які повністю 
дисоціюють у розбавленому водному розчині з відщепленням Н ,̂ належать 
до сильних, наприклад. НС1, НВг, Ш, HNO3, H2SO4, Н2СЮ4, НМПО4, НСІО4. 
Кислоти середньої сили, наприклад, HF, H2SO3, Н3РО4 тощо. Кислоти, які 
дисоціюють частково, відносять до слабких. Наприклад: II2S, Н2СО3, НС10 
тощо.

За кількістю у молекулі атомів гідрогену , які здатні заміщуватись чи 
обмінюватись па метал (>п і  металоподібну групу атомів) з утворенням 
солей, визначають основність кислоти. Наприклад, НС1. HNO3 - 
одноосновні, H2SO4, l'bS - двохосновні, Н3РО4, H3ASO4- трьохосновні 
кислоти.

Слід зазначити, що не всі атоми гідрогену (водню) деяких кислот здатні 
замішуватись на метал. Для наведених шіжче ютслот зв'язки V-H та С -Я  
(атоми Я  позначені курсивом) - малополярні, оскільки електронегативиості 
атомів (наведені в дужках) Н (2,2) та Р (2,1) і С (2,5) дуже близькі за 
значеннями, тому атоми гідрогену, зв'язані з атомами фосфору та карбону, 
не здатні заміщуватись на метал.

Н- 0
\

Н -0 —Р— О
/

н - 0

н - 0 ,  /Н

/Ч
Н

н - 0 о

н - 0 — р Ч

\
=0 н - 0 — с

/
н

н
\

Трьохосновна Двохосновна Одноосновні
Крім кислот, до складу молекул яких входить тільки один атом 

кислотоутворюючого елементу, існують також полікислоти, до складу 
молекул яких входить більш, ніж один атом кислотоутворюючого 
елементу. Якщо в таких кислотах всі атоми кислотоутворюючого еле.менту 
однакові, то їх називають ізополікислоти, а якщо різні - гетерополікислоти.

ізополікнелоти можна розглядати як продукт взаємодії однієї молекули 
води з кількома молекулами кислотного оксиду або оксигеновмісної 
кислоти - з відповідним кислотним оксидом, наприклад:

2СгОз + Н2О = Н2СГ2О7; ЗСЮз + Н2О = НзСгзОю;
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Н2804+ 8 0 з = Н 28207.
Ізополікислоти можна уявити також як продукт часткового або повного 

заміщення атомів оксигеїіу оксигеновмісної кислоти на їсислотні залишки

Кислота И2СГО4 Н3РО4
Ізополі-
кислота

Н2Сг207=Н2СЮ ,(Сг04)
Н2СГ,0 ,0=Н2СЮ 2(СЮ4)2

Н4Р207=НзР0 .,(НР04) 
Н,РзО,0= Н,Р02(НР04)2

Гетеротлікиаюти можна розглядати як продукт часткового або 
повного заміщення атомів оксигену (0 ‘ ) звичайних кислот на інші 
кислотні залишки, наприклад, МозОю^" (Н2М03О10), \\'̂ зОю̂ ' (Нз'^зОю), 8̂ ' 
(НзЗ), Ог"' чи -0-0-‘ ‘ (НгОг) тощо , наприклад:

Кисло
та

Н,ВОз И2 8 0 4 Нг8 0 4 НзА504 Н3РО4 Н48ІО4

Кислот
ний за
лишок 
іншої 
кислоти

02'- О.'- 8̂ ' 8̂ ' МозО]о \УзО ,а“'

Гетеро-
полікис
-лота

НЗВ04 НзЗОз Н;820з І-ГзР(Мо,0|„)4 H4SІ(VVзOш)4

Назви кислот. Назви кислот складаються з назв кислотних залишків та 
слова кислота. Назви безоксигенних кислотних залишків складаються з 
коренів назв елементів із суфіксом -ид (-ід);

НСІ -хлоридна кислота; НзЗ - сульфідна кислота.
Назви оксигеновмісних аніонів складаються з коренів назв 

кислотоутворюючих елементів з суфіксом -ат і ступеня окиснення 
елементу римськими цифрами в дужках:

Н2804 - сульфатна (VI) кислота;
НзЗОз - сульфатна (IV) кислота (сульфітна кислота);
НЗ̂ ІОз - нітратна (V) кислота;
ГТКОг - нїгратна (НІ) кислота (нітритна кислота); 
н е ю  - хлоратна (І) кислота (гіпохлоритна кислота).
Назви ізоііолікисло'г утворюють із назв відповідних оксигеновмісних 

кислот з додаванням префіксів ди-, три-, тетра- та інших, які вказукггь на 
кількість атомів кислотоутворюючого елементу в молекулі ізополікислоти: 
Н4Р2О7 - дифосфатна кислота; НзСгзОю - трихроматна кислота;
Н2В4О7 - тетраборатна кислота.
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Назви гетерополікислот утворюють із назв відповідних 
оксигеновмісиих кислот, в яких вказують кількість і назву залишків іншої 
кислоти, що замістили атоми оксигену у вихідній. Наприклад:

НзР(МозО)о)4 - тетратримолібдатоортофосфатна кислота;
H3ASS4 -тетратіоортоарсенатна кислота;
I'bSOj - пероксосульфатна кислота.
Сила кислот.
Сила безоксигеииих кислот Н„Е визначається положенням 

кислотоуітюрюючого елементу (Б) у Періодичній системі хімічних 
елементів.

у  періодах спостерігається зростання сили безоксигенних кислот із 
збільшенням порядкового номера елементу зліва направо:

NH3; Н2О ; HF;
РНз; №S; HCl; ^

Зростання сит кислот v періоді.
Цей факт пояснтоється зростанням ступеня полярності зв'язку Е-Н із 

збільшенням ступеня окиснення та електронегативності елементу, що 
призводить до полегшення дисоціації із відщепленням іона гідрогену.

У  головних підгрупах наростання сили безоксигенних кислот 
спостерігається із зростанням порядкового номера елементу, тобто зверху 
доїшзу. В цьому напрямі радіуси елементів значно збільшуються, що 
призводить до збільшення здатності ДО поляризації Е-Н і, в результаті, до 
зростання ступеня дисоціації.

Н3О; H,S; H.Se; HjTe;
НЕ; HCI; НВг; НІ;

Зростання сили кислот в головній підгрупі.
Сила оксигеновмкии.к кислот. Експериментально встановлено, що

1 група 2 група 3 група 4 група
Е(ОН)„=И„ЕО„ ЕО(ОН)„=Н„ЕО„,, Е02(0Н)„=Н„Е0„.,2 ЕО,(ОН)„=Н„ЕО„,-з
н ею . ИВгО 
HjAsOi Н4СЇЄО4 
НбТеОгз’

НСІО2, HjSOt 
НіЗебз, Н,ТеОз 
Н3РО4, H,As04

н е ю ,, НІОз 
HN03. H2S04

НСІО4
H2Se04

Слабка кислота Кислота середньої 
сили

Сильна кислота Дуже сильна 
кислота

У  першій групі всі атоми оксигену зв'язані з атомами гідрогену (Е-О-Н), 
а в кожній наступній групі в молекулі кислоти з'являється по одному 
нсгідроксильному атому оксигену. Тобто зі збільшенням числа 
негідроксильних атомів океш ену спостерігається збільшення сили кислоти. 
В той самий час, якщо кислоти належать до однієї групи, то сильнішою 
буде та кислота, яка утворена більш електронегативним елементом із більш 
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яскраво вираженими неметалічними властивостями. Наприклад, у  ряді 
н е ю ,  НВгО, Н10 спостерігається змеїшіеїшя кислотних властивостей.

2.2.1. ДОБУВАННЯ КИСЛОТ
1. Взаємодія активного неметалу з воднем:

СІ2 +Н2 І. 2НС1; Вг2 + Нг Î  2НВг;

F2+H2 = 2HF; 8 + іі2^ HjS.
2. Взаємодія кислоттшх оксидів з водою:

С02 + Н20 = Н2С0з; SOj + Н.О = H2SO4.
2NO2 + И2О = НТІОз + HNO3;

3. Взаємодія кислот з солями (за умов«, що один з продуктів реакції є газ, 
погано розчинна або маподисоційована речовина):

FeS + 2НС1 = FeCb + H jSî;
AgNO,+ HCl = HNO3 + AgCU;
Ваз(Р04)2 + 3H2SO4 = 3BaS04i+ 2H3PO4.

4 . Взаємодія галогенангідридів з водою. У  таких реакціях, крім 
оксигеновмісної кислоти, утворюється також безоксигенна 
гідрогенгалогенна :

РСІ5 + 4НгО = Н,Р04 + 5НС1; РСІ3 + ЗН2О = Н3РО3 + ЗНСІ; 
SOCI2 + 2НгО = H2SO3 + 2НС1.

5. Взаємодія тіоангідридів з водою. У  таких реакціях, крім 
оксигеновмісної кислоти, утворюється також сульфідна кислота:

P2S5 + 8Н2О = 2Н3РО4 + 5H2S; P2S3 + 6HzO = 2Н3РО3 + 3H2S.
6. Взаємодія активних иемегалів з водою (при цьому утворюється дві
кислоти): т

СІ2 + Н2О н е ю  + н е ї; ЗІ2 + ЗН2О НТО3 + 5НТ.

2.2.2. ХІМІЧНІ ВЛАСТИВОСТІ КИСЛОТ
Кислоти взаємодіють з:

1. Основами з утворенням солі і води (реакція нейтралізації):
2КОН + H2SO4 = K2SO4 + 2Н,0 ; 

в іонному вигляді:
2К  ̂+ 20 Н‘ + 2FI' + S04 ‘̂ = 2К ' + + 2.Н2О;

ОН'+ ІГ  = Н2О,
тобто суть реакції нейтрешізації зводгт,ся до утворення молекул води з 
катіонів гідрогену (водню) та гідроксид-аніонів. При цьому зникають 
кислотні властивості, зумовлені наявністю іонів Н'̂  кислоти, та основні, 
зумовлені присутністю іонів ОН' лугу. В результаті реакції сильної кислоти 
із сильною основою утворюється нейтральний розчин, .звідки й назва - 
реакція нейтралізацП.
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Якщо в реакцію вступає багатоосновпа кислота або багатокислотна 
основа, то в залежності від співвідпошеиня реагентів, крім середніх солей, 
моясуть також утворюватись кислі:

КОН + Н2804 (КОН.І.) = КН804+І-ЬО; МаОН + Н3РО4 = NaH2P04 + И2О;
2>іаОН + Н3РО4 = МагНР04 + 2Й2О; ЗНаОН + Н3РО4 = МазР04 + ЗН.О; 

або основні солі:
Ьа(ОН), + ИКОз = Ьа(ОІІ)2>ІОз + И2О;
Ра(ОН), + 2 Ш О з = РаОН(НОз)2 + 2 НоО;
Ьа(ОН)з + З НМОз = Ьа(Тч!Оз)з + З Н2О.

2. Основними оксидами:
ВаО + 2НС1 = ВаСЬ + Н,0 ; Ьа,Оз + 2Н3РО4 = 2РаР04 + ЗРЬО;
8гО + Н28О4 = 8г804 + Н2О; N3,0  + Н,8 =N338 + Н2О.

3. Амфотерними оксіадами та гідроксидахш. Амфотерні сполуки в таких 
реакціях виявляють основігу функцію, а елемент, яким вони утворені, 
входить до складу катіона у формулі утвореної солі:

ZnO + Нг804 = 2 п804 + Н2О; ЗВеО +2Н3РО4 = Вез(Р04)2+ЗН20;
8п(ОН)2+2Н>Юз = 8іі(КОз)2 +2І-І2О; АІ(ОН)з + ЗНС1 = АІСІ3 + Й-І2О.

4. Солями, якщо в результаті реакції утворюються слабкіші кислоти або 
випадає осад:

СаСОз + 2НС1 = СаСІ2 + СОгТ + Н2О;
Ba(NOз)2 + Н28О4 = Ва8044+ 2 НМОз-

5. Металами, які в електрохімічному ряді напруг знаходяться ліворуч від 
гідрогену (водню), з утворенііям солі та витісненням водню.

2п + 2НС1 = 2 пСІ2 + Нг; Mg + Н2804 = Mg804 + Нг-
Кислоти-окисиики за рахунок атома кислотоутворюючого елементу- 

нітратна кислота HNOз, концентрована сульфатна кислота Н2804, а також 
оксигеновмісні сполуки галогенів (НСЮ, НСІОз) мангану -  (НМПО4) та 
хрому (Н2СГО4) при взаємодії з металами ніколи не виділяють водню. Вони 
здатні окиснювати також метали, які в електрохімічному ряді напруг стоять 
праворуч від гідрогену. У  результаті таких реакцій утворюються продукти 
відновлення кислотоутворюючого елементу. Причому, чим більш активний 
метал, тим глибше відбувається відновлення кислотоутворюючого 
елементу:

2 Н.2804 (кшіц.) Си І  Си804 + 8 0 т + 2 Н2О;

2 Н2804 гконц.)+ 2 Ag £ Ag2S04 + 8О2+ 2 Н^О;
5 Н2804(ко,щ.)+ 4 2п = 4 2п804 + Нз8 + 4 Н2О;
5 Н2804(ко,щ.)+ 4 Mg = 4 M g804 + Н28 + 4 Н2О.

У  випадку реакції з нітратною кислотою на продукти реакції впливає 
також коицеігграція кислоти. Чим більш розведеною є иітраттга кислота і 
чим активніший метал, з яким вона взаємодіє, тим глибше відбувається 
відновлення нітрогену;
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2НМОз(кони)+ Ag =Ag^Ю, + N02+ НоО; 
N"■ -+le■ =N̂  ̂ 1
Ад° - 1е = Ag'^• I

41-ПчЮз(,онц.) + Щ  == Hg(NOз)2 + 2КОз + 2Н2О; 
N"^+le■ =N"‘* 2

- 2е = Hg'^ 1
8HN0 з(pa„)+ЗCu=ЗCu(N0 з)2+2N 0 +4И20;

Ы̂ '̂ +Зе’’ = 2
Си° - 2е = СіГ- 3

10ШМО,(ро.„) + 42п = 4ZnfNO ,)2 + N20 + 5НгО;
2Н^^8е=2М"' 1
2п°-2е=2 п"̂  4

36НКОз(,х„в) + 10А 1 = 10AI(NOз)з + ЗКг +І8Н2О;
2К*’+ 10е=К2° 3
А 1°-Зе=АГ" 10

1 ОНЫОз (розв.)+ 4Mg = 4Мд(ЫО,)2 + NH4NOз + ЗН2О.
2Ы’̂ +̂ 8e=N■ " 1
Mg°-2e=Mg■ "̂  4

Кислоти-окисники за рахунок атома кислотоутворюючого елементу 
здатні окиснювати навіть неметаїга:

2Н2804{коиц.) + 8 і  3802 ■
8°-4е = 8̂  
8'"'' + 2е = п+4

2Н2О;
1

2
бННО'3(кон«.) +8 £ Н2804 + 6N02 + 2НгО;

8“-6е = 8
К^Ч)е = +4

2Н.8 0 .4(конц.) + с £ 2 8 0 г + СО2 + 2НгО. 
С‘' - 4е = С,-н4 1
8'* + 2е = 8̂ '* 2

Суміш одного об'єму концентрованої нітратної кислоти та трьох об'ємів 
концентрованої хлоридної кислоти (царська водка) здатна окиснювати 
навіть золото і платину з угворенням комплексних кислот:

Аи + ННОз + 4НС1 = Н[АиСІ4] + N 0  + 2НзО;
N'■ ЧЗe=N'■ ^
Аи°-Зе=Аґ" 1 

ЗРІ + 4HNOз + 18НС1 = ЗНз[РіС1б] + 4NO ■
4

8Н,0 .
Н ’̂ +Зе=Н'''*
РС-4е=Рі'''
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Коїпраіьііі запитання та впріти для самосгійиого виконаїгая
1 . Написати формули ангідридів наведених кислот: Н25 04, Н3ВО3,

Н4Р2О7, н е ю ,  НМПО4, НзА504, НСІО4, Н2СГ2О7.
2. Навести приклади хімічних реакцій кислот-окисииків за рахунок атома 

кислотоутворюючого елементу з металами та неметалами.
3. Скласти рівняння реакцій, за допомогою яких можна здійснити такі 

перетворення:
Ва ВаО В а С Ь ^  ВаСО, ^  ВаО ^  Ва$04;
М§ —> М§0  М §804-^ Mg(OH)2•—> MgO —> MgCl2.

4 . З якими з перелічених речовин буде реагувати сульфатна кислота: НгОз, 
гпО , А 1(ОН)з, Н3РО4, ВаО, ЬазОз, Р2О5?

5. Написати рівняння реакцій, які доводять кислотний характер наступних 
сполук: СгОз, НзАз04, НСЮ, НМПО4, Н25е04, 8 0 з.

6. Написати рівняння реакцій таких речовин:
Zn + HCl ;
СЬО + Н2О ;
Са + H.2S04(kohu.) >
Ве + H2SO4 (розп.) J 
Р + HNO3 ;
Ag "Ь ННОз{конц') 1 
Mg + HN03(p„jB.) ;
ВаСОз + H2SO4 ;
P2S5 + NaOH ;
Si + HNO3 + HF = Н2[8ІРб] + ... ; 
Сг(ОН)з + H2SO4 (всі варіанти) ;

ЬалОз + HNO3 ;
ВаЬ + H2SO4 ;
НізО + Н3РО4 ;
Ва(ОН)2 + Н3РО4 ( всі варіанти) ; 
Ве(ОН)2 + H2SO4 (всі варіанти) ; 
Са(ОН)з +СН3СООН;

NazSiO, + н е ї  ;
Н2О + СЮ2СІ2;
ВСІз + Н2О .

2.3. АМФОТЕРНІ ГІДРОКСИДИ
Амфотерні гідроксиди - гідрати амфотерних оксидів, які проявляють 

слабкі основні та слабкі кислотні властивості. Прикладами можуть бути: 
Ве(ОН)2, гп(ОН)2, Сн(ОН)2, АІ(ОН)з, Сг(ОН)з, РЬ(ОН)2, Ре(ОН)з. 
Амфотерні гідроксиди нерозчинні у воді.

НАЗВИ АМФОТЕРНИХ ГІДРОКСИДІВ утворюються так само, як і 
назви основ, наприклад:
7 п(ОН)2 - цинк гідроксид, Сг(ОН)з -  хром (ПІ) гідроксид.

2.3,1. ДОБУВАННЯ АМФОТЕРНИХ ГІДРОКСИДІВ
1 . Взаємодія солей з лугами в еквівалентних кількостях:

ZnCl2 + 2МаОН = гп(ОН)2+ 2НаС1;
В є804 + 2КОН = Ве(ОН)2+ Кг804.

Слід зазначити, що при дії надлишку лугу утворюються гідроксокомплекси 
(див. С.20)
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2. Взаємодія солей, де елемент, якому відповідає амфотерний гідроксид, 
входить до складу кислотного залишку, з кислотами в еквівалентних 
кількостях:

Кз[АІ(ОН)б1 + ЗНС1 = А1(Ш)з+ ЗКС1 + ЗН2О:
К2[2н(ОН)4і + Н2504 = гп(ОН)2 + К 2804 + 2Н2О.

При дії надлишку кислоти амфотерний гідроксид утворює сіль (див. 
“ Властивості амфотерних гідроксидів”).

2.3.2. ХІМІЧНІ ВЛАСТИВОСТІ АМФОТЕРНИХ ГІДРОКСИДІВ
Амфотерні гідроксиди виявляють:

1. Основні властивості при взаємодії з кислотами і кислотними оксидами з 
утворенням солей. В останніх атом елементу амфотерного гідроксиду є 
катіоном:

гп(ОН)2 + 2НХОз = Zn(NOз)2 + 2Н2О;
А 1(ОН)з + ЗНС1 = А1СІЗ + ЗН2О;
2Сг(ОН)з + 380з = С г2(804)з + ЗН2О;
2Ре(ОН)з + ЗЫгОз = 2Ре(КОз)з + ЗН2О.

2 . Кислотні властивості при взаємодії з основами та основними оксидами. 
При цьому утворюються солі, в яких ато.м елементу амфотерного 
гідроксиду входить до складу кислотного залишку:

Zn(OH)2 + N320 І  Ыз2гп 02 + Н2О; А1(0Н)з + КОН і  КАІО2 + 2Н2О;
А 1(ОН)з +ЗКОН  ̂ К3АІО3 +ЗН2О; 8п(ОН)4 +2К0 Н І КгЗпОз + ЗН2О. 

У розчині утворюються комплексні солі:
Сг(ОН)з + ЗХаОИ = Naз[Cг(OH)6] (натрій гексагідроксохромат (ПІ));
АІ(ОН)з + ЗКОН = Кз[А1(ОН)б] (калій гексагідроксоалюмінат);
Zn(0H)2 + 2ХаОН = Na2[Zn(OH)4] (натрій тетрагідроксоцинкат);
8н(ОН)4 + 2К 0 Н = К2[8п(ОН)б] (калій гексагідроксостанат (IV)).
Для того, щоб правильно написати формулу гідроксокомтексу, треба на 

першому міа/і написати символ еле.иенту, який утворена основа, на 
другому - кислотний зашшок, який складається з атома кислотоутворюючого 
елементу та певної кількості гідроксогрулг (ОІТ). Кількість гідроксогруп у  
більшості випадків легко визначити, виходячи із ступеня окиснення елементу, 
що входить до складу амфотерної сполуш. Так, якщо ступінь окиснення 
елементу +2, то координаційне число в більшості випадків дорівнює 
чотирьом, наприклад: На2ІДп(ОН)4], Ы:[РЬ(ОН)Д. Якщо ступінь окиснення 
елементу +3, то координаційне число може дорівнювати 4 або 6, наприклад: 
К[АІ(0 Н)4]  та К[АІ(ОН)4(Н2Р)Ф. Кз[АІ(ОН)а]. Яка саме сполука утвориться 
залежить від умов проведення реакцій. Якщо ж  ступінь окиснення елементу 
вищий, ніж +3, то координаційне число в гідроксокомплексі дорівнює 6, 
наприклад: Na2[Sn(0f )̂(  ̂ Дія того ищб правильно написати формулу 
гідроксосполуки, слід віаначити відносний заряд аніона гідроксокомплексу,
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якіш дорівнює аігєбраїчнш сумі відиоснгюс зарядів катіона метопу (дорівнює 
ступеню окиснення метопу у вгіхідній сполуїр) та всіх гідроксогруп (відносний 
заряд кожної гідроксогрупи дорівнює 1-).

Наприкчад: Na‘  ̂ [Sn (ОН)
відносний заряд аніона гідроксокомплексу дорівнює 

(4+) +6 (І-)= х . х =  2-,
Наапуттм кроком спід досягнути електронейтропьності умовної 

отрішаноїмолекули солі, так само, як і при складанні формул звичайних солей. 
Сумарний відносний заряд кислотного залишку (аніона гідроксоко.мплексу) і 
катіона .металу має дорівнювати нулю. Щ об урівноважити негативний 
відносний заряд аніона гідроксокомп.пексу (2-), слід взяти два іони натрію з 
відностш зарядо.м /+, тобто поставити біля натрію коефщієнт два: 
Na2[Sn(0H)J.

Кошратып загатігая та вправи для самосгійиої роботи
1. Написати рівняння реакцій таких сполук;

РЬ(ОН)2 + CsOH ; Ве(ОН)2 + RbOH ;
Ве(0Н)2 + RbOH ; Pb(OH)2+CsOH;
Sn(0H)4 + Ва(ОН)2 ; Sn(OH)4 + Ва(ОН)2 ;
Zn(OH)2 + Ва(ОН)2;

А1(ОН)з+Са(ОН)2;(метаалюмінат);
А1(ОН)з+Са(ОН)2 (ортоалюмінат),

2. Які властивості виявляють Zn(0H)2, Ре(ОН)з, Sn(OH)4 при взаємодії з
такими сполуками: НС1, CsOH, Ва(ОН)2, Na20, 8Ю, Р2О5, Н3РО4, H2SO4?
Написати відповідні рівняння реакцій.

3. СОЛІ
Солі - кристалічні речовини, які можна розглядати як продукти повного 

чи часткового заміїцення або обміну атомів гідрогену кислот металом чи 
гідроксильних груп основ (амфотерних гідроксидів) - кислотними 
залишками.

У  світлі теорії електролітичної дисоціації солями називають 
електроліти, які дисоціюють на катіони металу (чи металоподібної групи) 
та аніони кислотного залишку. Солі розподіляють на середні, кислі, 
основні.

Середні солі - це продукти повного заміщення атомів гідрогену в 
кислоті на метал (чи мегалонсдібну групу) чи повното заміщення 
гідроксильних груп основ (амфотерних гідроксидів) кислотними 
залишками: NaCl, CaS04, Си(НОз)2, РеСІз.

Кислі солі - це продукти неповного заміщення або обміну атомів 
гідрогену в кислоті на мегал (металоподібну трупу). Утворення кислих
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солей характерне тільки для багатоосновних кислот (МаНСОз, МаНгРО ,̂ 
Ма2НР04, КИ804).

Основні солі - продукти неповного обміну гідроксогруп основ чи 
амфотертіих гідроксидів на кислотні задишки. Утвореіпш основних солей 
характерне тільки для багатокислотних основ (Mg(OH)Cl, Ре(ОН)СЬ. 
Ре(ОН)2С1, А1(0?і)804).

НАЗВИ СО ЛЕЙ . Назви середніх солей утворюють з назв катіонів і 
аніонів із зазначенням ступенів окиснення катіона та кислотоутворюючого 
елементу, де є така необхідність;

Ре(НОз)з- ферум (III) нітрат; Na2804 - натрій сульфат.
Кислі солі називають так само, як і середні, але з додаванням до назви 

аніона префікса гідроген-, що пишуть разом з відповідним числовим 
префіксом:
КНСОз, - калій гідрогенкарбонат; НаН2Р04 - натрій дигідрогенфосфат.

Основні солі називають так, як і середні, з додаванням до назви аніона 
слова гідроксо-, що пишуть разом з відповідним числовим префіксом 
Mg(OH)Cl - магній гідроксохлорид;
Al(OH)2NOз- алюміній дигідроксонітрат.

3.1. СЕРЕДНІ СОЛІ
3.1.1. Добування середніх солей

Способів добування солей існує дуже багато. При розгляді хімічних 
властивостей оксидів, основ, кислот та амфотерних гідроксидів у 
переважній більшості реакцій утворюються солі.
1 . Взаємодія основних оксидів з кислотними оксидами і кислотами та 
амфотерними оксидами і гідроксидами:

ЗСаО + PjOs = Саз(Р04)г; FeO + Н2804= Ре804 + H.O;

ВаО +2Сг(ОИ)з = Ва(СЮг)2 + ЗН2О; Na20 + ZnO І  МазгпОг.
2 . Взаємодія кислотних оксидів з основами і основними оксидами та 
амфотерними оксидами і гідроксидами:

8О2 + СаО = Са8 0 з; СО , + 2NaOH = NaiCOj + Н2О;
N2O5 + BeO == ВеОЯОз),; 380з+2А1(0Н)з=АІ2(804)з+ ЗН2О.

3. Взаємодія основ та амфотерних гідроксидів з кислотами:
Са(ОН)2 + 2Н С1 = СаСІ2 + 2Н2О;
Сг(ОН)з + 6HNO3 = Сг(Шз)з + ЗН2О.

4 . Взаємодія солей з кислотами, якщо в результаті реакції утворюються 
слабкіші кислоти або випадає осад :

ВаСОз + 2HNO3 = Ва(>Юз)2 + СО2 + Н2О;
С(І804 + Н28 = Cd8 + Н28О4.

5. Взаємодія солей з основами, якщо утворюється нерозчинна у воді чи 
летка сполука:
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NiSO.,+ 2NaOI-I = Mi(0H)2 + NajSO^.
6. Взаємодія амфотерних металів з водними розчинами лугів:

Zn + 2NaOH + 2НзО = Na2[Zn(OH)4] + Н2;
2А1 + 6NaOH + 6Н2О = 2Наз[АІ(ОН)б] + ЗНо.

7. Взаємодія активних неметалів з лугами:
СІ2 + 2КОН = К С1 + К С10 + Н2О;

С ГС Р -1е =
С 1° + 1е = С Ґ  1

ЗСІ2 + 6КОН = 5КСІ + КСЮз + ЗН2О;
С 1°-5е = СІ І
С Р  + 1е = СГ‘ 5

38 + бНаОН І  2Каг8 + Ыа,8 0 з + ЗН2О.
8 °-4е = 8'̂ '' 1
8° + 2е = 8'  ̂ 2

8. Взаємодія між солями за ултови, що одна з утворених солей нерозчинна:
Ag^Юз+ КВг = АйВгі + К>ІО,;
РЬСМОз)2 + 2КТ = РЬІ2І + 2ККОз.

9. Взаємодія металів з ішслотами:
Mg + 2Н С1 = MgCl2 + Нг.

10. Витіснення неметалів із солей активнішими неметалами:
2К'аІ +СІ2 = 2НаС1 + Тг-

11. Витіснення металів із солей активнішими металами:
Си804 + Ре = Рє804 + Сн.

12. Взаємодія простих речовин:

2А 1 + ЗІ2 = 2АІІз; Mg + 8 І. Mg8.
13. Термічні перетворення солей:

СаО^Оз)2 = Са(Н0:)2 + 02; 4Na280з= Na2S+ЗNa2804.

3.1.2. Хімічігі вляставосгі середніх солей

1 Солі в еквівалентних кількостях взаємодіють з кислотами з утворенням 
нової солі і нової кислоти чи амфотерного гідроксиду. Сильні кислоти 
витісняють слабкі із солей:

Маз8 + Нз804 = N32804 + Н28;
СаСОз + 2НС1 = СаСІ2 + СО , + Н2О;
Маз[Сг(ОН)б] + ЗНС1= Сг(ОН)з + ЗМаСІ + ЗН2О;
Naз[Cr(OH)6] + 6НС1(„:^.) = СгСВ + + ЗМаСІ + 6Н2О; 
Na2[Zn(OH)4] + Н2804 = гп(ОН), + N32804 + 2НгО; 
Na2[Zn(OH)4] + 2Н2804(п« л-) = 2п804 + N33804 + 4Н2О; 
Na2Zn02 + 4НСІ („„ш.) = 2NaCl + гпСІ2 + 2НгО.

2 Взаємодіють з розчинами лугів з утворенням нової основи і нової солі: 
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Си504 + 2NaOH = Си(ОН)2 + N32804;
М І4С 1 + КОН = NH2 + Н26 + КС1.

3 Солі, утворені леткими оксидами, при нагріванні взаємодіють з деякими 
менш леткими кислотними чи амфотерними оксидами:

Na2COз +СГ2О3 І  2NaCrO; + СО2;

СаСОз + 8І02 І  Са8іОз + СО2;

ВаСОз + ТІО2 І  ВаТіОз + СО2.
4 Взаємодіють з металами, які в електрохімічному ряді напруг стоять 
ліворуч від металів, якими утворена сіль. Активніші метали витісняють 
менш активні із солей:

2AgNOз + гп  = гп(.МОз)2 + 2Ag; Сн804 + Ni = ХІ804+ Сн.
5 Взаємодіють у  водних розчинах між собою з утвореїшям нових солей, 
переважно погано розчинних:

ВаСІ2 + N3.804 = Ва804І + 2NaCl; Pb(NOз)2 +2ХаТ = РЬІ2І+ 2NaNOз.
6 Солі ізополікислот виявляють кислотні властивості, оскільки до їх 
складу входить більше кислотного оксиду, ніж необхідно для утворення 
середньої солі. Наприклад, НаїЗзОт можна розглядати як продукт 
приєднання кислотного оксиду 8О3 до N33804. Солі ізополікислот 
взаємодіють з основами та основними оксидами, а також з амфотерними 
оксидами та гідроксидами з утворенням звичайних солей:

N338207 + Ва(0Н)2 = N32804 + Ва804+ Н2О;

Хз2В407 + СоО І  2 NaB02 + Со(В02)2;

ЗК282О7 + С12О3 І  С г2(804)з + З Кг804.
7 При нафіванні багато солей розкладаються з самоокисненням- 
самовідновлення.м певних атомів елементів :

ЗNaC10 і  2NaCl + N30103; 4Na2S O зl N338+ЗNa2S04.
Солі амонію можуть розкладагися із виділенням аміаку;

NH4C 1  ̂ ННз+НСІ; 
або ііродуїсі'ів окиснення азо'іу N■ :̂ 

тNH4N02 = N2+2H20;

(NH4)2Cг207 І  СГ2О3 + N2 + 4Н,0 .

(ЫН4)2СОз І  2NHз + СО2 + Н2О 

NH4NOз = N20 + 2НгО;

При нагріванні нітратів металів утворення продуктів розкладу залежить 
від положення металу в електрохімічному ряді напруг:
а) якщо метал розташований ліворуч Mg, то нітрат металу розкладається на 
нітрит та О2, наприклад:

2NaNOз І  2NaN02 + 02;
б) якщо метал розташований між M g та Сн, то нітрат металу розкладається 
на відповідний оксид, N02 та О 2, наприклад,
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2РЬ(КОз)2 і  2РЬ0 + 4N 02 + Ог;
в) якщо метал розташований праворуч Си, то нітрат металу розкладається 
иа метал, N02 та О 2, наприклад,

2AgNOз І  2Ag + 2МОз + О2.

Контрольні вправи для самостійної роботи
1. Скласти рівняння реакцій таких речовин:

Na2[Zп(OH)4] + н е ї ; 
Na2[Zn(OH)4] + н е ї  (над,,.); 
Kз[Al{OH)fi] + HNOз(„a4..,.); 
Кз[Сг(ОН)о] + Нз804; 
К2В4О7 "Т ЄгзОз і 
КзВеОг + Н2804(нада.) ;

N828207 + NaOH; 
Кз[А1(ОН)б| + HNOз; 
Ві?8о07 + АЬОз і 
Кз'[Сг(ОН),]'+ Н2804(„а».);
С52[8п(ОН)«] + НВГ(„аг-..); 
ЬІА102+ PTNOз(„aд„.) .

3.2. КИСЛІ СОЛІ

32.1. Добунания кислих солей
І . При взаємодії основ та амфотерних гідроксидів з надлишком багато 
основної кислоти:

Нг8 + КОН = КН8 + Н2О;
2Н,804 + РЬ(ОН)2 = РЬ(Н804)2+ 2НзО;
Н3РО4 + NaOH = NaH.2P04 + Н2О,
Н3РО4 + 2NaOH = Па2НР04 + 2Н2О.

2 . При взаємодії основ з надлишком кислотного оксиду багато основної 
кислоти:

NaOH + СО2 = NaHCOз; Са(ОН)г + 2802 = Са(Н80з)2.
3. При взаємодії солей з багатоосновними кислотами, аніони яких входять 
до складу солей:

N828 -  Нз8 = 2NaHS; СаСОз + СО , + Н2О = Са(НСОз)2;
Саз(Р04)2 + Н2804(конц.) ~ Са804 + 2СаНР04.
При співвідношенні кількості солі до кількості кислоти 1:2 отримують 

кальцій дигідрогенфосфат:
Саз(Р04)2 + 2Нг804 = 2Са804 + Са(Н,Р04)2.

При надлишку кислоти утворюється нова сіль і нова кислота (див. 
хімічні властивості солей, п .1, с.34).

Слід зазначити, що для отримання іїдрогенсульфатів застосовують 
концентровану сульфатну кислоту.

РЬ804 + Н2804(.о,.ц,щ РЬ(Н804)2-
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3.2.2, Хімічні властивості кислих солей
Кислі солі виявляють властивості солей та кислот, оскільки до їхнього 

складу входять атоми гідрогену, здатні заміщуватись на метал. У розчині 
вони повністю дисоціюють на катіони (4рталу та кислотні залишки:

NaHCOj = ПаЧНСОз'.
Кислотні залишки, в свою чергу, дисоціюють частково:

НСОз' І-Г + СОз^
Наявність іонів гідрогеїту у водних розчтіах обумовлює їх кислотні 
власгавосіі
1 . Взаємодіють з лугами, в результаті чого відбувається обмін іонів 
гідрогену на іони металу з утворенням солі і води (аналогічно реакції 
нейтралізації):

NaHCOj + NaOH = NazCOj + HjO;
NaH2P04 + NaOH = Na2HP04 + H2O;
NaH2P04 + 2NaOH = Na,P04 + 2НгО;
Са(НСОз)2 + Са(ОН)2 = 2CaCOj + 2 H2O.

Якщо кисла сіль і основа утворені різними катіонами, то в ре:5ультаті 
такої реакції утворюються дві солі з різними катіонами:

ЗСаНР04 + 3NaOH = Саз(Р04)2 + Na3P04 + ЗН2О;
2NaH2P04 + 2КОН = Na2HPÛ4 + К2НРО4 + 2НгО, 

а при дії надлишку лугу утворюються середні солі:
3NaH2Pb4 + 6КОН = Na3P04 + 2К3РО4 + 6Н2О.

2. Взаємодіють з кислотами з утворенням нової кислої солі або кислоти 
залежно від кількісного співвідношення реагенгів:

2Na2HP04 + H2SO4 = 2NaH,P04 + Na2S04;
2 NaH2P04 + H2SO4 = 2 H3PO4 + Na2S04; 

або сумарне рівняння:
Na2HP04 + H2SO4 = Н,Р04 *  Na2S04;
МаНСОз + HCl = NaCi + CO2 + H2O.

3. Взаємодіють з середніми солями, якщо може утворитись нова кисла 
сіль:

NaH,P04 + N 33P04 = 2Na2HP04-
4. При топленні взаємодіють з основними та амфотерними оксидами, які 
виявляють основні властивості:

2NaHS04 + MgO і  MgS04 + N33804 + HjO;

6KHSO4 + СгзО, І  Сг2(804)з + 3K2SO4 + ЗН2О.
5. Кислі солі нелетких кислот при нагріванні відщеплюють воду, при 
цьому, як правило, утворюються солі ізополікиелот:

2Na2HP04 = Н2О + N34P207 (натрій дифосфат);

2NaH804 = Н2О + N328,07 (натрій дисульфат).
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Кислі солі летких кислот розкладаються з утворенням середніх солей: 

Са(НСО.,)2 = СаСОз + COj + Н2О;

2NaHS І  Na;S+l-l2S.
Кислі солі амонію розкладаються з виділенням аміаку:

(NH4)2HP04 = 2NH3 + Н3РО4;

NH4HCO3 І NH3 + СО2 + Н2О.
Контрольні запиташія та вправи для самостійної роботи
1 . Написати рівняння всіх можливих варіантів при взаємодії наступних 
сполук:

Н3РО4 + КОН ; CSH2PO4 + NaOH ;
H1SO4 + CsOH ; НзЛ804 + КОН ;
Са( ОН)2 + СО2 ; Саз(Р04)2 + Н3РО4.

2. Скласти рівняння реакцій кислих солей з основами та основними 
оксидами:

Na2HP04 + NaOH ; ВаНР04 + NaOH ;
К2Н РО4 + Ва(ОН)2 ; RbH2P04 + BaO ;
СаНР04 + Са(ОН)2 ; Са(НСОз)2 + СаО ;
НаНСОз + NaOH ; NaHS04 + КОН ;
Са(НгР04)2 + NaOH ; C.SHSO4 + Са(ОН)2 .

Які властивості виявляють кислі солі в цих реакціях?
3. Скласти рівняння реакцій кислих солей з кислотами:

Са(НСОз)г + НС1 ; СаНР04 + H2SO4 ;
СаНР04 + И3РО4 ; (№І4)зИР04 + Н3РО4 ;
КЬГІ2Р04 + H2SO4 ; CSHSÖ3 + H2SO4.

Які властивості виявляють кислі солі в цих реакціях?

3.3. ОСНОВНІ СОЛІ

ЗЛ.1. Добування основних солей
1 . При взаємодії кислот з надлишком багатокислотної основи:

Ре(ОН)з + н е ї  = Ре(ОН)2СІ + Н2О;
Ре(ОН)з + 2 н е ї  = Ре(ОН)СІ2+ 2Н2О;
2Cu(OH)2 + H2SO4 = (Cu0H)2S04 + 2Н2О.

2. При взаємодії солей з основами:
NaOH + СнСІ2(„,д„> = Сн(ОН)С1 + NaCl;
2NaOH + 2Со’$04(„адл) = (CoOH)2S04 + N32804;
Mg(OH)2 + MgCl2 = 2Mg(OH)Cl.

3.3.2. Хімічні властивості основних солей
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Основні солі проявляють властивості солей та основ, оскільки до їх 
складу входять гідроксогрупи, здатні обмінюватись на кислотіпій залишок.
1 . Взаємодіють з кислотами, в результаті чого відбувається обмін 
гідроксогруп на кислотні залишки з утворенням солі і води (аналогічно 
реакції нейтрапізації):

аі(он)2Сі + н а = Аі(Он)сь + Н2О;
А1(0Н)СІ2 + н а  = А1СІЗ + И2О, 

або сумарне рівняння;
А1(0Н)2С1 + 2 н а  = АЮІЗ + 2Н2О.

Якщо основна сіль утворена іншою кислотою, то п̂-ворюються дві солі з 
різними аніонами і вода:

2Zn(OH)Cl + H2SO4 = ZnS04 + ZnClz + 2Н,0 ;
3A1(0H)S04 + ЗНС1 =АІ2(804)з + АЮЬ + JHjO.

2. Взаємодіють з лугами з утворенням нової основної солі чи основи 
залежно від співвідношення кількостей реагентів реагентів;

Zn(OH)Cl + NaOH = Zn(OH)2 + NaCl;
Сг(ОН)СІ2 + NaOH = Cr(OH)2Cl + NaCI;
Cr(OH)2Cl + NaOH = Сг(ОН)з + NaCi, 

або сумарне рівняння:
Cr(OH)a2 + 2 NaOH = Сг(ОН)з + 2 NaCl.

3. Взаємодіють 3 кислими солями:
(Mg0H),804 + 2 NaH804 == 2 Mg804 + N32804 + 2 HjO.

4. Основні солі при нагріванні легко розкладаються, як правило, з 
відщепленням води і утворенням оксосолей:

Ре(ОН),С1 І  РеОа + Н2О;

2Mg(OH)Cl І. MgjOCb + Н2О;

АЬ(0Н)4 8О4 І  АІ2О28О4+2Н2О.
Оксосолі теж належать до основних солей. Тому вони виявляють 

основні властивості і взаємодіють з кислотами та кислотшіми оксидами з 
утворенням середніх солей;

РеОа + 2НС1 = РеС1з+ НлО;
MgaOCb + 2 Н а  = 2MgCl2 + HjO;
ЗРеОа + ЗН28О4 = РеСІз + Рє2(804)з + ЗН,0 ;
ЗВІОС1 + З8О3 = ВІ2(804)з + ВІСІ3.

Основні солі нестійких кислот при нагріванні розкладаються з 
виділенням ангідридів нестійких кислот і утворенням основного оксиду:

(СнОН)2СОз І  2 СнО + СО2 + Н2О.
Контрольні запитання та вправи для самосгійнш робота
1 . Написати рівняння всіх можливих варіантів взаємодії настушшх 
сполук;
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А!(ОН)з + H2SO4 ;
Fe(0H)2+ HCl ;
Fe(0H)2Cl + HN03. 

солей з кислотами та кислими

CuS04+MaOH;
MgClz + К.ОН;
Сг(ОН)з + HNO3 ;

2. Скласти рівняння реакцій основних 
солями:

Ві(ОН)СЬ + н е ї  ;
(Cu0 Hl2S04 + H2S0 4 ;
Сг(ОН)2С1 + HNO3 ;
Со(ОН)НОз + H2SO4 ;
(Cu0 H)2S04 + H2SO4 ;

Які властивості виявляють основні солі в цих реакціях?
3. Скласти рівняння реакцій розкладу таких основних солей:

ВІ(ОН)2С1 ; (РЬОН)2СОз ;
Mg(OH)Cl ; А1(0Н)СІ2 ;
(BeOH)2S04 ; Со(ОИ)С1.

ВІОС1 + неї ;
M gîO Cb + H2SO4 ; 
Mg(OH)Cl + KHSO4 ; 
La0 HCN03)2 + КЬНгР04 ; 
Ni(OH)Cl + Ca(HS04)2 •

3.4. КООРДИНЛЦГЙНГ СП О Л УКИ
Особливе місце серед неорганічних еполук займають комплексні 

(координаційні) сполуки. Вони складаються з комплексних груп, 
утворених внаслідок взаємодії іонів або молекул, здатних існувати 
самостійно. їх можна одержати за реакціями:

AgCl + 2NH3 = [Ag(NH3)2]Cl;
CUSO4 + 4NH3 = [Cu(NH3)4]S04;
А1(ОН)з+ 3NaOH = Ыаз[А1(ОН)б];
SiF4 + 2HF = HzïSiFel;
Fe(OH)3 + 6HNCS = H,[Fe(NCS)6] + ЗН2О;
Agi + 2Na2S203 = Каз[А§(520з)2)]+ Nal. 

y  розчинах комплексні сполуки дисоціюють на комплексні та прості іони:
[Ag(NH3)2]Cl [Ag(NH3)2]' + Cl-;
[Cu(NH3)4]S04 î î : [Cu(NH3)4]*" + S04 '̂;
Каз[А1(ОН)б] 3NaV+[Al(OH),f;
H2[SiF,] ^  2H"+[SiF6]‘-.

Властивості комплексних сполук відрізняються від властивостей 
складових компонентів.

Комплексні іони складаються з центрального атома 
(комплексоутворювача), в ролі якого найчастіше виступає катіон металу (у 
наведених прикладах Ag*, Cû '̂ , Al̂ '*̂ , Fê ,̂ навколо якого певним чином 
приєдналися молекули або іони, які називаються лігандами.

Число о-зв'язків, за допомогою яких ліганди безпосередньо зв'язані з 
центральним атомом, називається координаційним числом (к.ч.), 
наприклад у [AgCNH3)2]Cl к.ч. Aĝ  =2, у [Си(ННз)4]804 к.ч. Си""̂  = 4, а в
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Маз[А1(ОН)б] та Нз[8іРб] к.ч. А1̂" та 8І'*" =6. Координаційне число 
залежить, у першу черту, від природи центрального атома та лігандів, а 
також від зовнішньої сфери, природи розчинника, температури тощо.

Центральний атом разом з лігандами складають внутрішню 
координаційну сферу комплексної сполуки. При написанні формул 
координаційних сполук внутрішню координаційну сферу беруть у 
квадратні дужки, наприклад: [Ag(NHз):]^, [Cu(NІ■Iз)4]^^ [А1(ОН)б] '̂, [ЗіР̂ ]'’.

Іони, розташовані поза внутрішньою координаційною сферою, 
утворюють зовнішню сферу комплексної сполуки, у  наведених прикладах - 
це хлорид-, сульфат-аніони та катіони натрію і гідрогену.

Відносний заряд комплексного іона визначаєт ься ачгебраїчиою  сумою  
відносних зарядів гіентрального атома та лігандів, я к і ввійшли до його  
ст аду. П ри цьо.ыу відносний заряд цент рального атома дорівню є його  
ступеню окиснення, відносний заряд елект ронейт ральних лігандів дорівню є  
нулю, а кислотних зачишків - їхньому відносному заряду в п р ост іа  солях. 
Так, сумарний заряд аніона [АІ(ОН)<Ц^' дорівню є алгебраїчній сумі ступеня 
окиснення алюмінію (+ 3)  та зарядів ш ест и гідроксогруп (-1): + 3+(6  ■ (-1))  
= І-. Ц е один шлях т аначення заряду ком плексного іона. Інш ий иаіях -  за 
зарядом зовніш ньої сф ер и ком плексної сполуки: заряд комплексного іону 
дорівню є заряду зовніш ньої сф ери, але з прот ш езісним знаком. Наприклад, 
заряд комплексного іона [8іРЦ^ у  сполущі Н^ІВіРЦ  х= 2-, бо зовніш ню  сф еру  
складают ь два іони гідрогену (ТҐ) із зарядом 2-(+ І) = 2+ . Заряд  
комплексного іона [Си(ПНз)Ц^ у  спо.луці [Си(Ш І})4]804 х = 2 + , бо заряд 
сульфат іона 2-.

Комплексні сполуки, в яких внуїрішня координаційна сфера заряджена 
позитивно, називаються катіонними, негативно - аніонними. Є ще і 
нейтральні координаційні сполуки.

Зв’язок між цешральним атомом та лігаїїдом -  ковалентний полярний, 
утвореііий за донорно-акцепторним механізмом, де донором виступає 
ліганд, а акцептором ~ центральний атом. Цей зв’язок о- простий, 
одинарний.

Сучасні дослідження свідчать, що атоми більшості металів, крім 
лужних і лужноземельних, у сполуках утворюють не іонні, а ковалентні 
полярні .зв’язки, тому їх прості іони у сполуках відсутні. Якщо вони і 
утворюють іони, то тільки комплексні:

РеСЬ + ЗН^О [РеЦЦОїзСІз];
[Ре(Н20)з]С1з + НзО її: [Ре(Н20)4СІ2Ґ + СГ;
[Ре(Н20)4СІ2]'+Н2О ї!: [Ре(Н20)5С1]^" + СГ;
[Ре(Н,0)5С1]^'"-ь Н2О ї ї  [Ре(Н20)й]^" + СГ.

Спрощено дисоціацію РеСЬ у водному розчині загшсують так:
РеСіз = Ре̂ '̂  ЗСГ.
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Потрібно пам’ятати, що це спрощення має свої витоки з теорії 
Арреніуса, створеної ще в другій половині 19 століття. Тому, якщо 
записуємо іони: Ре̂ "̂ , Сг~, тощо, які перебувають у водному
розчині, то це насправді гідратовані іони: [Pe(И20)6]'’'̂  [РеПІгО)̂ ]̂  ̂
[Сг(Н20)(,]-’\  [2п(Н20)4]'".

3.5. ГІДРОЛІЗ с о л е й
Водні розчини багатьох солей виявляють кислу або лужну реакцію 

середовища. Причиною цього явища є гідроліз солей.
Гідролізом називається реакція обміну сполуки (солі) з водою, в 

резу.дьтаті якої утворюються .малодисоційовані або малорозчинні 
сполуки: основи, кислоти, основні та кислі солі. При цьому pH 
середовища дуже часто змінюєгься.
Вода - це слабкий електроліт, дисоціація якого протікає за рівняіїням:

Н2О+ Н.О =НзО"̂  + ОРГ, ДН=+56,5 кДж;

чи спрощено: Н2О— + ОН'.
Константа дисоціації води при 298 К дорівнює:

к,.
[ Н ,0 ]

: 1,8-10 '^'мольїл

Добуток .молярних концентрацій іонів гідрогену та гідроксиду при 
температурі 298 К є величина стала, і її називають іонним добутком води
К , К  І, [Н ] • [ОН'] = МО-“ моль̂ л"

З підвищенням температури іонний добуток води, як і її константа 
дисоціації, збільшується, бо дисоціація води є ендотермічним процесом.

Користуючись іонним добутком води та водневим показником pH 
(pH = -£g[H’']), можна охаракіеризуваш реакцію середовища:

Нейтральне середовище ПГ]=[ОН1 = 10'Чіоль/л, 
[НІ>[0Н'], [НД>10 '| мольТщ

.Ц Н -7 .
Кисле середовище pH <7

[НІ<[ОН1 , ГНІ<10''̂  мояь/л; | pH > 7Лужне середовище

Рівновага реакції Н202=;Н'̂ +0Н' може зміщуватись вправо за умови, якщо 
іони Н̂  чи ОН' будуть зв'язуватись з утворенням слабкого електроліту. 
Якщо в резузштаті дисоціації солі утворюються катіони чи аніони, яким 
відповідають слабкі основи чи кислоти, то такі іони здатні взаємодіяти з 
іонами Н̂  чи ОН' з утворенням слабких електролітів. У цьому полягає суть 
гідролізу.

Таким чином, гідролізують солі, утворені слабкими електролітами 
(кислотами, основами).

Солі, утворені сильною основою і сильною кислотою, не 
гідролізують, бо іони таких солей не утворюють з іонами води
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малодисоціноваїшх сполук. У цьому випадку рівновага дисоціації води у 
присутності солі майже не порушується, і розчини практично нейтральні 
(pH = 7).

Приклади сильних та слабких елекроолітів
Сильні Слабкі

Кислоти Основи Кислоти Основи, амфо
терні гідроксиди

неї, НВг, НІ, 
НПОз, Нз804, 
НСІО4, Н28є04, 
НМ11О4.

ЬіОН, ПаОН, 
КОН, КЬОН, 
СнОН, Са(ОН)2, 
8г(ОН)з, 
Ва(ОН)2.

СН3СООН, 
неп, НПО2, 
НзЗ, Н.ЗОз, 
Н2СО3. НР*, 
Н,Р04*.

ІЧНз-НзО,
2 п(ОН)2,
Си(ОН)-,
Сг(ОН)з,
АІ(ОН)з.

кислота середііьої сили, але в разі гідролізу відноситься до слаокнх 
кислот.
При написанні рівнянь реакцій гідролізу потрібно'.

1. Записати рівняння дисоціації солі;
2. Визначити, якими (сильними чи слабкими) електролітами утворена 

дана сіль;
3. Записати скорочене іонне рівняння гідролізу;
4. Визначити кислотність середовища;
5. Записати повне іонне рівняння гідролізу;
6. Записати молекулярне рівняння гідролізу.

Розглянемо гідроліз основних типів солей.
1. Гідроліз солі, утвореної сильною основою і слабкою кислотою
(МаМОг, СНзСООМа, КгЗ, ПазСОз). Наприклад, натрій ацетат в розчині 
дисоціює на іони;

СНзСООМа = Па'" + СН3СОО'.
Катіону нагрію відповідає сильна основа, тому він не може взаємодіяти 

з водою. Аніону слабкої ацетатної кислоти - ацетат-іон (СН3СОО ), який 
зв'язує іони Н' з протилежним знаком, відриваючи їх від молекули води, з 
утворенням слабкого електроліту - ацетатної кислоти:

СНзСОО' + НОН == СН3СООН + ОН'.
Через зв'язуваиші іонів гідрогену (водню) з утворенням слабкого 

електроліту в розчині накопичуються гідроксид-іони ОН', які зумовлюють 
лужне середовище:

СНзСОО' + Па"" + НОН -  СН3СООН + Па" + ОН', рН>7; 
СНзСООПа + РЮН СН3СООН + ПаОН.

39



Гідроліз солей, утворених сильними основами і слабкими багат ооснов- 
ними кислот ами відбувається ступінчасто. Розглянемо гідроліз натрій 
карбонату. У розчині ця сіль дисоціює:

Na2COз= 2Na"+COз̂ ^
Аніони слабкої карбонатної кислоти СО̂ '̂ будуть зв'язувати іони 

протилежного заряду • з утворенням малодисоційованого
гідрогенкарбонат-іона НСОз'.

С О і '  + Н2О НСОз' + ОН' (лужне середовище, рН>7);

2Na^ + СОз^' + Н2О Ма“" + НСОз' + На" + ОН';
НазСОз + Н2О НаНСОз + НаОН.

Таким чином, при гідролізі солей, утворених слабкими 
багат'оосновішми кислотами і сильними основами, за П(^шим ступенем 
утворюються кислі солі.

Реакція гідролізу середніх солей за другим ступенем у більшості 
випадків відбувається дуже незначною мірою, тому при написанні таких 
рівнянь реакній треба обмежуватись рівнянням лише першого ступеня 
гідролізу.

При розчиненні у воді іаіслих солей такою типу -  НаНСОз, К2НРО4 - 
другий ступінь гідролізу значно впливає на реакцію середовища:

НСОз' + Н2О Н2СО3 + ОН'; рН>7;
НРО/' + Н2О ==гНгР04' + ОН'; рН>7.

3. Гідролп солі, утвореної сильною кислотою і слабкою основою (N11401, 
Рє804, А1(МОз)з1 Наприклад, амоній хлорид в розчгші дисоціює:

НН4С1 = КН4" + СГ.
Катіону амонію NH4'*̂  відповідає слабка основа, тому він буде 

зв'язувати іони з протилежним зарядом ОН', відриваючи 'їх від води з 
утворенням слабкого електроліту ННз • Н2О:

NH4" + НОН «КНз • Н2О + Н", рН<7.
■ у розчині залишаються в надлишку катіони гідрогену, які зумовлюють 

кисле середовище:
N114" + СІ'+НОН ННз • Н2О + Н" + сг,

NH4C1 + НОН Ш з  • Н2О + н е ї.
Розглянемо гідроліз солі, наприклад 2п(НОз)2, утвореної слабкою бага- 

Т0КИСЛ01Н0Ю основою і сильною кислотою.
Zп(NOз)2 = Zn̂ " + 2NOз'.

Катіону цинку Zn*’̂  відповідає слабка основа, тому він буде зв'язувати 
іони з протилежним зарядом ОН' з утворенням малодисоційованого іона 
ZnOH'̂ :
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+ Н̂ О 2пОН" + Н" (кисле середовище, рН<7 );

+ 2НОз' + Н2О ^  2 пОН' + МОз'+ Н" + N03';

2 п(НОз)2 + Н2О -  2 п(ОН)КОз+
Таким чином, при гідролізі солей, утворених слабкими багатокислот- 

ними основами і сильними кислотами, за першим ступенем гідролізу 
утворюються основні солі.

Як уже відзначалося при розгляді к о м е ш є к с н и х  сполук, у водному 
розчині присутні не прості катіони Zn^', а [2п(Н20)4]‘ ', які взаємодіють з 
водою так:

[2п(Н20)4]^" + Н2О =: [2п0Н(Н20)з]" +Н,0".
Така взаємодія притаманна всім іншим катіонам цього типу.

3. Гідроло солі, уївореної слабкою кислотою і сііабкою основою 
(CHзCOONH4, (ЙН4)2СОз).

Амоній ацетат дисоціює у розчині:
СНзСООКН4 = СНзСОО' + ^̂ Н4'.

Катіону амонію відповідає слабка основа, тому він буде зв'язувати іони 
з протилежним зарядом ОН' з утворенням слабкого електроліту N113 • І-ЬО. 
Ацетат-аніоиу відповідає слабка кислота, тому ацетат-іон (СН3СОО') буде 
зв'язувати іони з протилежним знаком Н" з утворенням слабкого 
електроліту - ацетатно'! кислоти:

СНзСОО' + КН4" + И2О СНзСООН + КНз • Н2О;
СНзСООНІН + Н2О ^СНзСООН + ННз • Н,0 .

В результаті гідролізу утворюється слабка кислота і слабка основа, тому 
гідроліз таких солей відбувається глибше. Реакція середовища залишається 
практично нейтральною, якщо кислота і основа близькі за силою.

В інших випадках середовище може бути лужштм чн кислим. 
Наприклад, розі’лянемо процес гідролізу амоній ціаніду:

NH4CN = NH4̂  +СН'
Катіону амонію відповідає слабка основа, тому він буде зв'язувати іони 

з протилежним зарядом ОН' з утворенням слабкого електроліту КНз • НлО. 
Ціанід-аніону відповідає слабка кислота, тому ціанід-іон (СМ‘) буде 
зв'язувати іони з протилежним знаком ІҐ' з утворенням слабкого 
електроліту - ціанідної' іаіслоти:

НН4"+ СН' + Н2О і? NHз • Н2О + НСН;

НН4СК + Н2О NHз • НаО + НСЫ.
Оскільки ціанідна кислота слабша, ніж амоній ітдроксид, то у водному 

розчині буде надлишок гідроксильшіх іонів за рахунок глибшого гідролізу 
ціанід-аніона, тобто рН>7.
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Якщо сіль утворена слабкою кислотою та слабкою основою, причому 
кислота сильніша за основу, то у розчині такої солі середовище буде 
слабкокислим -  рН<7. Наприклад, у водному розчині амоній нітриту рН<7.

Треба пам'ятати, що гідроліз солей - оборотний процес, який 
відбувається лише частково, і рівновага, як правило, зміщена ліворуч.

Гідроліз посилюється; якщо один із продуктів вилучається із 
середовища реакції. При розведенні розчину (тобто збільшенні 
концентрації однієї з вихідних речовин - води) та при нагріванні 
відбуваєтьея посилення гідролізу. ^  таких умов можна змістити рівновагу 
вправо і довести гідроліз до кінця. Наприклад:

АЬЗз + 6Н2О = 2А1(ОН)з + ЗНіЗ.
З цієї причини за реакцією обміну у водних розчинах не вдається 

отримати солі дуже слабких кислот і основ. Наприклад:

ЗНазЗ + 2Al(NOз)з + 6Н2О = 2А1(ОН)з + ЗНгЗ + бНаКОз; 

ЗКазСОз + 2СгС1з +ЗН2О = 2Сг(ОН)з + ЗСО2 + бКаСІ.

Кошрольні запитання та вправи д ія  самостійної робота
1. Яким буде середовище - кислим чи лужним, - у водних розчинах таких

солей: К3РО4, N3200,, НН4С1, (КН4)2СОз, (НН4)зР04, (N134)28? Написати 
відповідні рівняння гідролізу.

2. Написати наступні молекулярні та іонні рівняння реакцій:

Сз28 + Н2О і? Рє804+Н20
НазР04 + Н2О »  (NH4)2S04 + Н2О

КС10 + Н2О АІСІ3+Н2О

КзЗОз + Н2О СгСІз + Ма:8 +Н2О =

гп(НОз)2 + Н2О Ге2(804)з + НазСОз -  Н2О =.
З Написати рівняння гідролізу сполук: 8пСІ2, 8ІСІ4, РСІ3, 8ЬС1з.
4. Написати молекулярні та іонні рівняння гідролізу А1г(804)з та АІ283,

4. ЗВ’ЯЗОК МІЖ ОСНОВНИМИ КЛАСАМИ 
НЕОРГАНІЧНИХ СПОЛУК

Між простими речовинами, оксидами, кислотами, основами і солями 
існує генетичний зв'язок, тобто можливість їх взаємною перетворення. Так, 
більшість простих речовин при сполученні з киснем перетворюються на 
оксиди. Виходячи з основних оксидів, можна отримати основи та основні 
солі. Із кислотних оксидів можна отримати кислоти та кислі солі. Основні 
оксиди, основи та основні солі - це речовини основної природи. Вони
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здатні взаємодіяти з рсчовинашт кислотної природи: кислотними 
оксидами, кислотами та кислими солями. Амфотерні оксиди та 
гідроксиди здатні взаємодіяти зі сполуками як кислотної, так і основної 
природи. В результаті таких реакцій утворюються солі.

З іншого боку із солей можна отримати основи, кислоти та відповідні їм 
оксиди. Такий зв'язок між класами неорганічних сполук, що грунтується на 
добуванні речовин одного класу із речовин іншого юзасу, називається 
генетичним. З П031ЩІ1І розглянутих нами попередніх міркувань неможливе 
тільки безпосереднє перетворення кислот і кислотних оксидів на основи та 
основні оксиди. Існують також інші підходи, які дозволяють розглядати 
HNOз як основу у розчині Н2804. а РеСіз - як кислоіу за певних умов. 
Наведена схема ілюструє взаємні перетворення сполук різних класів:

До якого класу - оксидів, основ, кислот чн солей - можна віднеспі на основі 
попередніх міркувань іакі сполуки: ОРо, РСІ5, С8г, РІНз і т.д.'.’ Однозначної відповіді 
немає. Оіже, баїтіто сполук зазлішаються за межами цієї ісіасифіїсації.

Кошрольні запитання та вправи для самостійної роботи
Написати рівняння наступних перетворень:
1.

2.

3.
4.

Сг(КОз)з СгоОзМа —  НаОН Маз[Сг(ОН)б] Сг(ОН)з 
Сг2(804)з С г(Н804), С г2(804)з.
Си(КОз)2 — СпО Си804 (Си0Н)2804 -> Сп804
-> А1СІЗ Кз[А1(ОН)й] КзАІОз а'і(ОН)з -> АЬОз.
С СО2 -> НагСОз ^  КаРеОг РсзОз — РеСІз -> Ре(НОз)з 
Сп ^  Си804 (Си0Н)2804 [Cu(NЫз)4]S04 Сп8.

СпСР ->  н е ї

•N02
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5. Fe — FeS04 Fc2(S04), ^  Fe0HS04 Рс2(804)з Кз[Ре(СК)^].
6. Fe —  FeS04 —  Fe(0H)3 FeCl, -> КРе[Ре(СК)б] -> К4[Ре(СЫ)б].
7. Со — Со(Шз)2 ->  Со(ОН)2 -^[C o(NH3)6](OH)2.
8. Ag -» AgNO.3 -> Na3[Ag(S203)2] Agi.
9. M11SO4 МпОз —̂ К2МПО4 KM11O4 —► МпОз-
10. C r Сгг8з -»  М аз[Сг(О Н )б]Na:Cr04.
11. Cr ->  СгСІ2 C rC lj К2Сг04-*К2Сг207.
12. Cr СГ283 Сг(ОН)з Кз[Сг(ОН)б].
13. Hg —> Hg2(N0 .3)2 —> Hg(N03)2 —» Hgl2 —> K2[Hgl4].
14. Н28пОз Sn ^  SnCb ->  Sn(OH)2 ^  Na2[Sn(OH)6].
15. В B2O3 -^НзВОз -»• N32B407 ->  H3BO3.
16. AS2O3 —► А бНз —> AS2O3 —> H3ASO3 —> H3ASO4—> PI3ASO3.
17. РСІ5 НазР04 -»  Саз(Р04)2 Са(Н2Р04)2 Саз(Р04)2.
18. CS2 ->• К2СО3 КАІО2 -> А 1(ОН)з АІ2О3.

44



Р О З Ч И Н Н І С Т Ь  кислот, основ І с о л е й  у  в о д і
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У МОВИ! ПОЗНАЧЕННЯ: Р -  розчинні (більше 1г у 100г води), М -  малорозчинні (від 0,01г до 1г у 100г води) 
Н ~ нерозчинні ( менше 0,01г у 100г во.а) Рисочка (-) позначає: розкладається водою або не існує.


