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     Пропонований навчальний посібник допоможе в організації самостійної і 
пізнавальної діяльності, підвищити ефективність і якість навчально–виховної 
роботи, систематизувати та краще засвоїти матеріал із дисципліни «Хімія». 
     Атлас включає шість розділів. У кожному розділі вміщено теми, де у 
вигляді схем, таблиць і малюнків висвітлена термінологія, будова, фізичні і 
хімічні властивості речовин, їх добування та застосування.  
     Матеріали розробки відповідають плану і сучасним вимогам щодо 
засвоєння змісту педмету «Хімія», стануть у пригоді учням та студентам під 
час вивчення курсу хімії, вчителям-початківцям і всім хто цікавиться хімією. 
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                                                            ВСТУП   
 
 
    Сучасний навчально-методичний посібник «Атлас з неорганічної хімії» 
відрізняється від звичних, традиційних. В атласі викладено не лише хімічні 
закони, поняття і правила, але й наочний їх вираз у вигляді схем, 
узагальнюючих таблиць та пояснювальних малюнків. Він має доволі просту 
структуру, матеріал викладено стисло і доступно. Слід звернути увагу, що у  
посібнику приділена увага сучасному викладу основних понять, класифікації, 
властивостям, добуванню та застосуванню речовин, а таблиці, схеми і 
малюнки допоможуть швидко готуватися до занять, самостійних і контрольних 
робіт, систематизувати, узагальнити  та краще засвоїти матеріал, передбачений 
програмою. «Атлас з неорганічної хімії» дозволить активізувати навчальну 
діяльність та вивільнити чимало часу для активних форм роботи. 
    До навчально-методичного посібника входить шість розділів: Періодичний 
закон та періодична система хімічних елементів, основні поняття теорії будови 
речовини, хімічні рівняня та хімічні властивості, хімічний зв'язок і будова 
речовини, неметалічні речовини та їх властивості, металічні елементита їх 
сполуки. У кожному розділі вміщено теми, де висвітлена термінологія, будова, 
фізичні і хімічні властивості речовин, їх добування та застосування.  
    При роботі з атласом можна зустріти знаки посилання, які  
використовуються для більш детального розгляду теми.  
    Наявність яскравих малюнків і схем, привернуть увагу і зацікавлять у 
вивченні хімії тих студентів які не проявляють інтерес до даного предмета. 
    Пропонований посібник призначений для студентів і всіх хто цікавиться 
хімією та прагне поглибити свої знання, може бути використаний  для 
закріплення знань, самоперевірки і самопідготовки, розвитку логічного 
мислення.                                                                                                                                   
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РОЗДІЛ І. ПЕРІОДИЧНИЙ ЗАКОН ТА ПЕРІОДИЧНА СИСТЕМА 
ХІМІЧНИХ ЕЛЕМЕНТІВ.  
 
1. Періодична система хімічних елементів Д.І.Менделєєва.  
1.1. Періодичний закон і основні закономірності періодичної системи. 
 

 
 
Періодична система хімічних елементів – це класифікація хімічних 
елементів, яка заснована на певних особливостях будови атомів хімічних 
елементів. Її було складено на основі Періодичного закону, відкритого в 1869 
році Д. І. Менделєєвим. 
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Історія створення періодичного закону 
На момент створення періодичного закону було відомо 63 хімічних елементи. 
Відомості про властивості сполук цих елементів були неповними, іноді 
помилковими, атомні маси визначені неточно. Створення на основі цих 
неповних, неточних, іноді помилкових відомостей періодичного закону було 
дійсно видатним науковим відкриттям. 
 

                                                                                                   

 

 
                 
                  Основні закономірності періодичної системи 
 
1.У малих періодах із зростанням відносних атомних мас елементів  
    спостерігається поступове послаблення металічних і наростання 
    неметалічних  властивостей.​
2. У великих періодах спостерігається періодичність у зміні  
    властивостей в середині самих періодів:  
  * У парних рядах великих періодів металічні властивості елементів 
     послаблюються повільно, в результаті всі елементи парних рядів  
    - метали.           
  *У непарних рядах великих періодів властивості елементів 
    змінюються так само, як і в елементів малих періодів (металічні 
    властивості послаблюються, а неметалічні — посилюються). 
3. Особливу подібність властивостей виявляють елементи, розміще 
     ні всередині великих періодів, наприкінці кожного парного ряду. 
    Це так звані тріади: Ферум — Кобальт — Нікол, що утворюють 
    родину Феруму, і дві інші: Рутеній — Родій — Паладій та Осмій 
    —Іридій — Платина, що утворюють родину платинових металів 
    (платиноїдів). Виділяють ще родину лантаноїдів (14 елементів VI 
    періоду) і родину актиноїдів (14 елементів сьомого періоду). 
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    Елементи кожної з цих родин завластивостями дуже подібні між 
    собою.  
4. У групах у міру зростання відносних атомних мас елементів їх 
    металічні властивості посилюються, а неметалічні-послаблюються 
    (в елементів побічних підгруп бувають винятки).​
5. У періодичній системі посилення металічних властивостей 
    елементів у групах зверху вниз і послаблення їх у періодах зліва 
    направо зумовлюють появу діагональної подібності (Ве більше 
    подібний до АІ, ніж до Мg , а B — до Si, ніж до АI.  
6. У періодах валентність елементів зростає: у малих періодах — від 
    1 до 8, у великих періодах — двічі, що й дало Д. І. Менделєєву 
    підставу розмістити елементи великих періодів у два ряди.​
7. У групах валентність елементів відповідає номеру групи.  Деякі  
    елементи побічних підгруп можуть виявляти й іншу валентність.  
8. Елементи перших трьох груп — метали, вони летких сполук з 
    Гідрогеном не утворюють. Це характерно для елементів головних 
    підгруп IV—VII груп. При цьому валентність елемента дорівнює 
    різниці між числом 8 і номером групи, в якій розмішується 
    елемент.[10,c.19] 
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Від розміщення елементів у періодичній системі залежить характер і 
властивості простих речовин. 
 

 
 
 
 
 
 
                 
 
 
1.2. Варіанти періодичної системи. 
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       Рис.1. Перший варіант періодичної системи 
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Рис.2. Сходові варіанти періодичної системи 

 

 

 

 

 

 

Рис.3. Лівобічна (лівостороння) система Жанета 
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                                                                             Рис.4. ADOMAH Periodic Table 
 
 

                                                                                                            

 

Рис.5. а) таблиця Чарльза Джаннет (1928 р.); б) кільцева схема елементів  
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               (TROPE) Александера Брауна (2004-2009 рр.)  
     Джон Друрі Кларк у 1933 році опублікував спіральну діаграму хімічних 
елементів (Рис.6). У системі елементів використано колір і  штрихові лінії з 
метою демонстрації відносин між елементами. Наприклад, фіолетове 
забарвлення клітинок і штрихові лінії використано для об’єднання елементів 
VII-B групи  з елементами VII-А групи. 

         
                                                          
  Рис.6. Спіральні діаграма хімічних елементів.  
 
     Художник Едгар Лонгман додав системі елементів еліптичної форми і 
нахилив її, щоб справити враження  динамічного ефекту (Рис.7). 
 

 

Рис.7. Спіраль Лонгмана 
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                                                                                 Рис.8. “Хімічна Галактика” 

                                                                     

                                                              Рис.9. Двомірна спіраль Теодора Бенфея                 

 

Рис.10. Сіральна система елементів Джеймса Франкліна Хайда 
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                                                              Рис.11. Картограма електронегативності 
                                                                           хімічних елементів за Полингом 
 
 

 
 
 
 
 
 
 
  

                         
 
Рис.12. Джорж Гамов                Рис.13. Тривимірна спіраль Джоржа Гамова 
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      Рис.14. Варіант системи Роя Александера 
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     Рис.15. Різні варіанти Періодичної системи 
 

                                                                                                                          
Дуже довгий (наддовгийовгий) варіант 
      Найпопулярнішим є зображення Періодичної системи у вигляді таблиць, 
яких є три — коротка, довга (напівдовга) та наддовга (дуже довга). 
 

   Наддовгий варіант періодичної таблиці містить 18 груп, які пронумеровані 
арабськими цифрами. Кожна група характеризується однаковим числом 
електронів на верхніх заповнюваних орбіталях. У кожній такій групі хімічні і 
фізичні властивості елементів змінюються закономірно по вертикалі. 
Лантаноїди і актиноїди включені в таблицю. Кожен період представлений 
одним рядом елементів. 
 



19 
 

 
 
  Рис.16. Наддовга форма Періодичної таблиці 
 
Довгий (довгоперіодний, напівдовгий) варіант  
    У Періодичній таблиці 18 груп, пронумерованих арабськими цифрами. 
Часто використовують нумерацію римськими цифрами з додаванням 
букв A чи B. У такому випадку груп 8. Між IIA і IIIA групами розташовані 
групи B. Лантаноїди і актиноїди — містяться під таблицею. 

 
 
Рис.17. Довга форма Періодичної таблиці 
Коротка (короткоперіодна) форма Періодичної таблиці 
    Один із останніх варіантів періодичної системи, створеної Д. І. 
Менделєєвим, за формою мало чим відрізняється від сучасної періодичної 
системи. Короткий варіант  використовують і досі, оскільки він компактніший, 
зручніший і несе більше інформації. Нині до Періодичної системи входять 
близько 120 хімічних елементів і робота над її удосконаленням не 
припиняється.  
    Короткий варіант періодичної таблиці містить 8 груп. Кожна група розділена 
на 2 підгрупи: головну(А) і побічну (В). Елементи головної підгрупи мають 
однакову кількість валентних електронів і подібні хімічні властивості, які 
закономірно посилюються чи послаблюються згори вниз у межах групи. 
Великі періоди поділені на ряди. 
Елементи третьої групи (лантаноїди і актиноїди) розташовані внизу таблиці. 
До лантаноїдів належать  14 елементів шостого періоду (№ 58 — № 71). 
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До актиноїдів належать 14 елементів сьомого періоду (№ 90 – 103).  
 

 
Рис.18. Коротка форма Періодичної таблиці 
   
Кожний елемент розміщено в певній комірці періодичної системи. [5,c.56] 
 
Символ елемента                                                     Порядковий номер 

елемента 

                                                                                          
Назва простої  речовини                                                     Відносна атомна 

маса                                                                                                              
                                                                                                

Назва елемента                                                                    Електронна формула  

Рис.19. Опис характеристик елементів у таблиці Періодичної системи.           

1.3. Структура періодичної системи.   
                                                                                                                                                     
Періодичну систему складено у вигляді таблиці, в якій хімічні елементи 
розташовані у міру зростання їхніх атомних мас. Зараз існує багато видів 
зображення Періодичної системи. Найбільш поширеним є зображення у 
вигляді таблиці з розташуванням елементів зліва направо. Усі хімічні елементи 
у Періодичній системі об’єднані у 7 періодів та 8 груп. У короткому варіанті 
період один або два сусідні горизонтальні ряди (парний і непарний). Періоди 
нумерують арабськими цифрами. 
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Період — це горизонтальний ряд хімічних елементів, розміщених у порядку 
зростання їх відносних атомних мас, що починається лужним металом і 
закінчується інертним газом. 

     Усього періодів сім. Із них перші три — малі періоди, бо кожний 
складається з одного ряду хімічних елементів. Починаючи з четвертого, ідуть 
великі періоди (кожний складається з двох рядів). Усього рядів десять. Кожний 
період містить певне число хімічних елементів:​
1- й період (малий) — 2 елементи; 
2- й період (малий) — 8 елементів;​
3- й період (малий) — 8 елементів; 
4- й період (великий) — 18 елементів;​
5- й період (великий) — 18 елементів;  
6- й період (великий) — 32 елементи (18+14);  
7- й період (великий) — досі ще не завершений, містить поки що 24 елементи  
                                                                                                                 
І в малих, і у великих періодах відбувається поступове послаблення 
металічних властивостей і посилення неметалічних, тільки у великих періодах 
це відбувається більш плавно.             
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Хімічний елемент - це тип атомів, що характеризується однаковим протонним 
числом (зарядом ядра). 
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РОЗДІЛ ІІ. ОСНОВНІ ПОНЯТТЯ ТЕОРІЇ БУДОВИ РЕЧОВИНИ 
 
2. БУДОВА АТОМА. 
2.1. Модель та склад атома. 
 
 
Атом - найменша, електронейтральна, хімічно неподільна частинка речовини. 
Атом - позитивно заряджене ядро і негативно заряджені електрони. 
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  Рис.20. Моделі атома 

                        
 Рис.21. Сладники ядра 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Схема 1. Складники атома 
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Рис.21. Модель атома, створена Дж.Томсоном 
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Рис.22. Планетарна модель атома Е. Резерфорда 
                        

 
 
 

Рис.23. Схема досліду Резерфорда 
 

 

Перші докази складності будови атома були одержані при вивченні 
проходження електричного струму через рідини і гази. Було встановлено, що 
електрика існує у вигляді окремих одиничних зарядів, які під дією 
електричного поля у вакуумі відхиляються до катода (позитивний полюс). Ці 
"катодні промені" мали негативний заряд і були названі електронами (Дж. 
Томсон, 1907 р.). У 1895 році Рентген відкрив новий вид випромінювання – 
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електромагнітні промені. Здатність атомів певних елементів самовільно 
розпадатись дістало назву "радіоактивність". 
 
 
 

 
 

 
 
 
 
 
 
 
 

                                                                                                      
  У 1913 р. Н.Бор запропонував доповнити 
  теорію будови атома Резерфорда положенням: 
-  електрон може рухатись навколо ядра лише 
   по певних колових –(стаціонарних) орбітах; 
-  рухаючись по стаціонарній орбіті електрон 
   не випромінює і не поглинає енергію. 
 

 

                              
Рис.24. Перші моделі будови атома  
а) У.Томсон, 1902 р.  б) Дж.Дж.Томсон, 1904 р. в) Х.Нагаока, 1904 р. 
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Рис.25. Еволюція будови атома 
 

 

2.2. Будова електронних оболонок атомів.  
 
 
 
 
 
 
 
 
                                                                                         низька ймовірність 
                                                                                         перебування електрона 

                 висока ймовірність 
                                                                                         перебування електрона 
 
Рис.26. Орбітальна модель атома 
Крім обертання навколо ядра, електрон має ще свій власний рух - спін.  
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Рис. 27. Електрони з різними спінами: 
              а) паралельний спін 
              б) антипаралельний спін 
 
 
 
 
                                                                          Схема 2. Види руху електронів 
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    Рис.28. Види електронних орбіталей 
 

а  б                                                
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     в            г    

                                                                                                        
 
 
                                                                                                               
  Рис.29. Форми електронних орбіталей: 
                а) s-орбіталь, б) p-орбіталь, в) d-орбіталь,  г) f- орбіталь 
 
                                                              

 
 
                    а                                         б                                         в 
Рис.30. Моделі орбіталей: а) s- і p-орбіталь, б) d-орбіталь,  г) f- орбіталь 
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        а                              б                                 в                                г 
 
Рис.31. Форми і положення орбіталей у просторі:  
              а) s- орбіталь, б) р- орбіталь,  г,в) d- орбіталь 
                                                                                                   

                    
 
Рис.32. Положення атомних орбіталей їх у просторі 
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           Схема 3. Розміщення електронів на енергетичних рівнях і підрівнях. 
      Якщо зовнішній електронний шар атома має максимальне число 
електронів, яке він може вмістити, то такий шар називають завершеним. 
Якщо в зовнішньому електронному шарі атома міститься менше електронів, 
ніж він може вмістити, то цей шар називають незавершеним. 
 
Номер групи (для елементів головних підгруп) вказує число електронів на 
зовнішньому енергетичному рівні елемента. 
 
Електронна схема – це розподіл електронів в атомі на енергетичних рівнях. 

                                                                                                     

      
Схема 4. Розподіл   
                   електронів                                
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              Написання електронної схеми на прикладі Силіцію 
 
 
1. 

 
Вказуємо символ елемента.За порядковим номером елемента 
визначаємо число протонів у ядрі і число електронів. 

    Sі  
  р= 14 
  ел.= 14  

 
2. 

 
Вказуємокількість енергетичних рівнів (пишемо число 
дужок). Номер періода вказує на число енергетичних рівнів.  

 
  +14  ) ) ) 

 
3. 

 
Номер групи елемента вказує на число електронів на 
зовнішньому енергетичному рівні. 

   
  +14 ) ) ) 
             4 

 
4. 

 
Пишемо максимальне число електронів, на першому 
енергетичному рівні (2), а другий розраховуємо за різницею: 
14 – 4 – 2 = 8. (Якщо рівнів більше, то чинимо так: пишемо 
число електронів за номером групи під останнім рівнем, під 
першими рівнями — максимальну їх кількість для цих рівнів, 
а під передостаннім — залишок). 

  
 
  +14  ) ) ) 
            2 8 4 

 
Таблиця 1. Написання електронної схеми. 
  
 
 
 
 
 
 

 

Рис.33. Електронна формула  
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               Написання електронної формули на прикладі Силіцію 
 
 
1. 

 
14 електронів у атомі Силіцію знаходяться на трьох 
енергетичних рівнях. На першому рівні (1) рухається 
два s-електрони (число електронів пишеться вгорі справа). 

  
        1s2 

 
2. 

 
На другому енергетичному рівні (2) рухаються 
два s-електрони і шість p-електронів (номер рівня 
пишеться для кожного підрівня). 

 
     2s2 2p6 

 
3. 

 
На третьому енергетичному рівні (3) рухаються 
два s-електрони і два p-електрони. 

   
      3s2 3p2 

 
4. 

 
Сумарна електронна формула матиме вигляд 

 
1s22s22p63s23p2 

 
 
Таблиця 2. Написання електронної формули 
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                          Заповнення орбіталей на прикладі Силіцію 
 
 
1. 

 
Перший енергетичний рівень має тільки 
один s–підрівень, на якому знаходяться два 
електрони з протилежними спінами. 

  

 

 
2. 

 
Другий енергетичний рівень має два підрівні: 
на s-підрівні знаходиться 2 електрони і на p-підрівні 
— 6 (на трьох орбіталях). 

 

 

 
3. 

 
Третій енергетичний рівень має три підрівні: 
на s-підрівні знаходиться 2 електрони, на p-підрівні 
— 2 (на трьох орбіталях), а d-підрівень (п’ять 
орбіталей) у Силіцію не заповнений. 
                                                                                              

   
3     
 
3 
 
3 

 
Таблиця 3. Заповнення орбіталей. 
 
 

      

РОЗДІЛ ІІІ. ХІМІЧНІ РІВНЯННЯ ТА ХІМІЧНІ ВЛАСТИВОСТІ. 
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3. Окисно-відновні реакції. 
3.1. Валентність і ступінь окиснення. 

 

                                                                                                   

Термін "валентність" був введений в хімію в 1853 році англійським хіміком - 
органіком Франклендом для обгрунтування кількісних співвідношень атомів 
елементів у хімічних сполуках. Розвиток вчення про валентності пов'язано з 
відкриттям Д.І. Менделєєвим періодичного закону (1869 році).  
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    Правила обчислення ступенів окиснення елементів.     
  

 1. Сума ступенів окиснення всіх атомів у молекулі дорівнює нулю 
      Наприклад: Н2

+1S+6O4
–2 = (+1)⋅2+6+(–2)⋅4=0                              

2. Ступінь окиснення атомів простої речовини дорівнює нулю  
(наприклад: О0

2, АІ0, Н0
2, К0). 

3. Ступінь окиснення атома Флуору в сполуках дорівнює —1, у 
     галогенів –1 лише у бінарних сполуках, при умові, що галоген    
     зв’язаний з менш електронегативним атомом (HBr-1, NaI–1). 
4. Ступінь окиснення атома Оксигену в складних речовинах 
    дорівнює -2 (СО2

–2, Na2SO4
–2). Винятки: у пероксидах ступінь 

    окиснення Оксигену дорівнює –1 (Н2О2
–1, Na2O2

–1 ,OF2
–1, Н2О2

–1).    5. Ступінь 
окиснення атома Гідрогену в складних речовинах 
    дорівнює + 1 (H+1

2O, NH+1
3, H+1Cl). Винятки — у гідридах 

    лужних металів ступінь окиснення Гідрогену –1 (NaH–1). 
6. Ступінь окиснення металів у сполуках завжди додатний: 
     * у металів І групи головної підгрупи (І-а підгрупа)  ступінь 
        окиснення за кількістю електронів на зовнішньому рівні  
        дорівнює +1; 
     * для металів головної підгрупи другої групи (ІІ-а підгрупа) 
     * ступінь окиснення дорівнює +2; 
        для металів третьої групи головної підгрупи дорівнює +3. 
7. Сума ступенів окиснення атомів у складних іонах дорівнює  
    заряду іона.  
  

 Н2
-О-2                        Н-СІ-                               Н+NxО3

-2  
+2-2=0                     +1-1=0                          +1+x-6=0  ;  x=+5  
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Позитивний заряд іона дорівнює числу електронів, відданих одним атомом 
елемента; негативний заряд іона дорівнює числу електронів, прийнятих одним 
атомом елемента. 
 
Якщо електрона пара відтягнута від атома, то його ступінь окиснення 
позитивний. 
 
Якщо електрона пара зміщена до атома, то його ступінь окиснення 
негативний    
 
Якщо електронна хмара рівномірно  розподілена, то ступінь окиснення усіх 
атомів у молекулі є нульовим. 
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 3.2. Окисно-відновні рівняння. 

    Серед хімічних перетворень найважливішу роль відіграють окисно-відновні 
процеси, які є причиною низки природних явищ: горіння, гниття, бродіння, 
перерозподілу енергії в природі, процесів обміну речовин у живих організмах. 
Людина широко використовує штучні окисно-відновні реакції – в 
енергетиці, металургії, хімічній індустрії, біології, медицині, сільському 
господарстві, екології та в багатьох інших галузях. 
    Окисно-відновні реакції класифікують за місцем знаходження окисника і 
відновника серед реагентів. За цією ознакою виділяють дві групи 
окисно-відновних реакцій: міжмолекулярні і внутрішньомолекулярні. 
 
              КЛАСИФІКФЦІЯ ОКИСНО-ВІДНОВНИХ РЕАКЦІЙ 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Схема 5. Види міжмолекулярних реакцій. 
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Схема 6. Види внутрішньомолекулярних реакцій               

                                                                                                                       
Окисно-відновні реакції (ОВР) - це хімічні реакції, які відбуваються із 
зміною ступенів окисненння атомів, що входять до складу реагуючих речовин. 
 

Зміна ступеня окислення можлива за рахунок перебігу електронів від однієї 
речовини (відновника) до іншої (окисника). Тому окисно-відновна реакція 
(ОВР) складається з двох процесів: окислення та відновлення. 
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Процеси окиснення та відновлення пов'язані між собою. Коли одна речовина 
віддає електрони і окиснюється, то обов’язково має бути інша, яка приєднує 
електрони і відновлюється. 

                                                                      
 
У кожній реакції число електронів, відданих відновником, дорівнює числу 
електронів, приєднаних окисником.  
 
∙  У найвищому ступені окиснення атоми можуть виявляти лише окисні 
    властивості. 
∙  У нижчому ступені окиснення атоми можуть виявляти лише відновні 
    властивості. 
∙  У проміжному ступені окиснення атоми можуть виявляти окисні і відновні.  
      В рівняннях ОВР буває складно підбирати коефіцієнти, тому для цього 
розроблені два методи: метод електронного балансу та метод 
електронно-іонного балансу  (напівреакцій).  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Схема 7. Методи підбирання коефіцієнтів. 
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Завдання 3. 
Урівняти методом електронного балансу: АІ + O2 → АІ2O3  
Розв'язок: 
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Визначаємо ступені окиснення: АІ0 + O2
0 → АІ2

+3O3
-2  

Ступінь окиснення Алюмінію змінюється від 0 до +3  
АІ0 - 3е- → АІ+3   
Ступінь окиснення атома Оксигену змінюється від 0 до -2:  
О2

0 + 4е- → 2О-2  
Виписуємо електрони і за спільним кратним визначаємо коефіцієнти: 
АІ0 - 3е- → С+3       3    4  процес окиснення 
О2

0 + 4е- →2О-2      4    3  процес відновлення 
АІ0  — відновник 
О0   — окисник    
Розставляємо коефіцієнти у рівнянні. 
4АІ + 3O2 → 2АІ2O3  

                                                       
 
РОЗДІЛ  ІV. ХІМІЧНИЙ ЗВ'ЯЗОК І БУДОВА РЕЧОВИНИ. 
 
4. Класифікація хімічних зв'язків. 
4.1. Поняття про хімічний зв'язок. 
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Хімі́чний зв'язо́к — це сила, яка утримує атоми у молекулі чи хімічній 
сполуці. 
 

 

                                   

                                                                                      

                     

                                         Рис.34. Утворення ковалентного  неполярного зв'язку       

                                            Види хімічного зв'язку 
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4.2. КОВАЛЕНТНИЙ ЗВ'ЯЗОК. 

               

Ковалентний зв'язок — це зв'язок між атомами неметалічних елементів, який 
утворюється за рахунок спільних електронних пар.  

Ковалентний зв'язок має напрямленість і здатність насичуватися.  

 
 

                   СПОСІБ УТВОРЕННЯ КОВАЛЕНТНОГО ЗВ'ЯЗКУ. 
При утворенні ковалентного зв'язку утворюється спільна електронна пара 
завдяки наявності неспарених електронів зовнішнього енергетичного рівня 
(валентних), які беруть участь в утворені хімічного зв'язку. Спільні електронні 
пари утворюються за двома механізмами:обмінним і донорно-акцепторним. 
Під час обмінного механізму при утворенні спільної пари кожен з атомів надає 
по одному електрону. У місці перекривання виникає підвищена електронна 
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густина, яка притягує до себе ядра атомів і забезпечує міцність їхнього 
сполучення в молекулу.  
Донорно-акцепторний - це один атом дає два електрони, інший - жодного.  
     Атоми неметалічних елементів мають високу електронегативність і 
намагаються заповнити зовнішній електронний шар за рахунок чужих 
електронів. Два таких атома можуть перейти у стійкий стан, об'єднавши свої 
електрони зовнішнього енергетичного рівня, і доповнивши їх до октету. 
[21,с.17] 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Схема 8. Характеристика ковалентного зв'язку. 
  
Ці характеристики визначають фізичні та хімічні властивості речовини: їх 
температури плавлення і кипіння, розчинність, хімічну активність. 
 
Довжина ковалентного зв'язку —  це відстань між ядрами сполучених 
атомів. 
Довжина хімічного зв'язку залежить від радіусів атомів. 
Чим більше радіуси атомів, тим довший зв'язок між ними. 
Кратність зв'язку - це кількість спільних електронних пар між двома атомами 
. Між двома атомами можуть утворюватись один δ-зв'язок та два π-зв'язки, 
тому найбільша кратність зв'язку три.  
Кратність зв'язку впливає на її довжину.  
Чим більше спільних електронних пар у атомів, тим коротшим є зв'язок. 
Міцність ковалентного зв'язку — стійкість спільної електронної пари до 
розриву. Міцність зв'язку визначає хімічну активність речовини: чим менше 
міцність зв'язку, тим легше речовина вступає в хімічні реакції.  
Міцність зв'язку залежить від її довжини і кратності. Чим менше довжина 
зв'язку, тим він міцніший. 



50 
 

 
Рис.35. Утворення ковалентних зв'язків у простих речовинах. 

                       

Рис.36. Утворення ковалентного неполярного і полярного зв'язку. 

 

 
Ковалентний неполярний зв'язок виникає між однаковими атомами 
неметалів і спільна електронна пара належить однаково двом атомам. 
Наприклад: H2, O2, Cl2, F2, N2 
 

 

 Утворення молекули водню. 

Кожен атом Гідрогену має один електрон. Для переходу в стійкий стан йому 
необхідний ще один електрон. 
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Схема 9. Утворення молекули водню.                    Рис.37. Молекула водню 

      
 
Рис.38. Утворення ковалентного зв'язку у молекулі водню: 
а) схема перекривання електронних хмар атомів;   б) модель молекули водню. 
 При зближенні двох атомів електронні хмари перекриваються і утворюється 
спільна електронна пара, яка зв'язує атоми Гідрогену в молекулу. 
При цьому кожен атом отримує завершений зовнішній рівень, що містить два 
електрони і переходить у стійкий стан.  Спільні електронні пари (ковалентні 
зв'язки) утворюються за рахунок неспарених електронів, розташованих на 
зовнішніх енергетичних рівнях атомів, що взаємодіють. У молекулі Водню 
виникає одинарний зв'язок   Н−Н 
 
Утворення молекули фтору.  
 
Атом Флуору (Хлору, Брому, Йоду) на зовнішньому рівні має сім електронів. 
Шість з них утворюють пари, а сьомий — неспарений. 
 

        

Схема 10. Утворення молекули фтору.          Рис.39. Модель молекули Фтору. 
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 При сполученні атомів утворюється одна спільна електронна пара, тобто 
виникає один ковалентний зв'язок. Кожен атом отримує завершений 
восьмиелектронний зовнішній шар. Зв'язок у молекулі фтору — одинарний. 
Такі ж одинарні зв'язки існують у молекулах хлору, брому та йоду. [5c,68] 
Структурні формули:  F−F        Cl−Cl        Вr−Br       I−I 
 
 
 

                                                                                                                

 
 
Утворення молекули кисню. 
 
     В атомі Оксигену на зовнішньому рівні — два неспарених електрона. 
При взаємодії двох атомів Оксигену виникають дві спільні електронні пари. 
Кожен атом заповнює свій зовнішній рівень до восьми електронів, тобто до 
сполучення у кожногоатома Оксигену було по 6 електронів,а після сполученя  
у кожного атома по 8 електронів за рахунок утвореного зв'язка.  
Зв'язок в молекулі кисню — подвійний і в структурних формулах 
позначається двома рисочками   O = O 
  

                           
 
                         Схема 11. Утворення молекули кисню. 
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             Рис.40. Моделі молекули кисню 
 
 
 Утворення молекули азоту.  
 
Атом Нітрогену має три неспарених електрони на зовнішньому рівні. 
У молекулі утворюються три спільні електронні пари. Зв'язок в молекулі азоту 
— потрійний   N≡N 
 

   
 
Схема 12. Утворення молекули азоту.              Рис.41. Роподіл електронів на 
                                                                                          енергетичних рівнях. 
 

 
 
Рис.42. Структурна формула і моделі молекули азоту.     

                                                                                                                     



54 
 

 

 

 

Утворення ковалентних зв'язків в складних речовинах. 

Ковалентний полярний зв'язок виникає між різними атомами неметалів у 
складних речовинах, а спільна електронна пара зміщується до атома з більшою 
електронегативністю. 
 

                                                                                                                     
 

                                                                                                   
        Наприклад:                НСІ, НВr, НІ, Н2S 

                             
                                КАТІОН                АНІОН  
 Зміщення електронної густини позначається грецькою літерою дельта δ: 
Якщо спільна електронна пара зміщується до елемента з вищою електронною 
негативністю, то він отримує частковий негативний заряд –. Атом, що має 
меншу електронегативність, стає зарядженим позитивно +.   
Полярний ковалентний зв'язок  позначають стрілкою:  H→Cl.  Стрілка показує 
напрям зміщення електронної густини. 
 
Полярність ковалентного зв'язку — це значення часткових зарядів на 
зв'язаних атомах. 
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Полярність ковалентного зв'язку залежить від різниці електронегативності цих 
атомів. Чим сильніше відрізняються атоми за електронегативністю, тим більше 
полярність зв'язку. 
 
Утворення молекули гідроген хлориду. 

В атомі Гідрогену на зовнішньому рівні міститься один електрон. У Хлорі 
на зовнішньому рівні сім електронів, один з яких — неспарений.​
Утворюється одна спільна електронна пара, яка зміщена до атома Хлору. У 
результаті з'являються часткові заряди: на атомі Хлору — негативний, а атомі 
Гідрогену — позитивний. І молекула перетворюється на диполь. 
 

               

Схема 13. Утворення молекули Хлороводню. 

 

Диполь – це система двох зарядів (δ+, δ−), однакових за величиною і 
протилежних за знаком. 
 

                                  
Рис.42. Модель молекули хлороводню. 
4.3. ДОНОРНО-АКЦЕПТОРНИЙ (КООРДИНАЦІЙНИЙ) ЗВ'ЯЗОК. 
           
Різновидом ковалентного полярного зв’язку є зв’язок, утворений за 
донорно-акцепторним механізмом. Це коли один атом дає два електрони, а 
інший - жодного.  
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A       + : В  → А       В    або   А – В 
Донорно-акцепторним механізмом  
називається механізм утворення ковалентного зв’язку за рахунок неподільної 
пари електронів одного атома і вільної орбіталі іншого.  
 
Атом А, який представляє вільну орбіталь, називається акцептором. 
Атом В, який представляє електронну пару, є донором.  
 
 

 
Рис.42. Модель молекули аміаку     
 
 
 

              

                                                                               Донор                  Акцептор 
Схема 14. Донорно-акцепторний механізм утворення ковалентного зв’язку у 
                  молекулі амоніаку та йоні амонію NH4

+  
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     У молекулі амоніаку атом Нітрогену має чотири електронні пари: одна 
належить лише йому і три — спільні з атомами Гідрогену. У атома Нітрогену  
п'ять зовнішніх електронів, три з яких — неспарені. Атом Нітрогену приєднує 
до себе три атоми Гідрогену. Нітроген — більш електронегативний елемент, 
тому на його атомі буде негативний заряд, а на атомах Гідрогену — позитивні 
заряди. [21,с.17] 
 
 
4.4. ЙОННИЙ ЗВ'ЯЗОК 

     

Йони — заряджені частинки, в які перетворюються атоми, врезультаті віддачі 
або приєднання електронів. 
 

 

                       

 

 

Схема 15. Класифікація йонів 
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Рис.43. Утворення аніонів і катіонів 

    Якщо спільна електронна пара зміщується до елемента з вищою 
електронною негативністю, то він отримує частковий негативний заряд. Атом, 
що має меншу електронегативність, стає зарядженим позитивно.  
    Йонний зв'язок не має напрямленості і здатності насичуватися.  
 

                  

УТВОРЕННЯ ЙОННОГО ЗВ'ЯЗКУ. 
      Механізм утворення йонного зв’язку можна розглянути між атом лужного 
металу і атом галогену  в сполуці натрій хлорид NaСІ. В Натрію на 
зовнішньому енергетичному рівні — один електрон, а в атомі Хлору якраз не 
вистачає одного електрона, щоб завершити свій зовнішній рівень. Тому атом 
металу легко віддасть свій електрон атому неметалу, який надасть йому вільне 
місце на зовнішньому енергетичному рівні. В результаті обидва отримають 
заповнені зовнішні рівні.  
 

11Na) ) ) + 17CI ) ) )   →  11Na+) ) + 17CI- ) ) ) 
            2  8  1                2  8  7                          2  8                  2  8  8 
                                                   йон Натрію     йон Хлору 
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 Рис.44. Розміщення електронів на енергетичних рівнях. 
                                                                  
      Атом Натрію, втрачаючи електрон, набуває позитивний заряд +1  та 
перетворюється на катіон  Na+, а атом Хлору, приєднуючи електрон, набуває 
негативний заряд –1 та перетворюється на аніон СІ--. Різнойменно заряджені 
йони притягуються завдяки електростатичним силам та утворюється сполука 
калій хлорид. Цей процес можна зобразити за допомогою схеми:  
                                  Na0 - 1е → Na+ 

                          СІ0 + 1е → СІ- 

                          Na+ + СІ- → NaСІ 
​

Атом Na при цьому отримає позитивний заряд, а атом СІ перетвориться в 
негативно заряджену частинку. Протилежно зарядженні йони, що утворилися, 
притягуються один до одного, утворюючи хімічний зв'язок, який 
називається йонним. Таке перетворення атомів на йони відбувається завжди 
при взаємодії атомів типових металів і типових неметалів, 
електронегативності яких різна. Йонний зв'язок - крайній випадок полярного 
ковалентногозв'язку. 
     Йони створюють навколо себе електричне поле, що діє у всіх напрямках. 
Тому кожен йон оточують йони протилежного знаку. Така сполука являє собою 
величезну групу позитивних і негативних частинок, розташованих у певному 
порядку.  
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Рис.45. Будова речовин з йонним зв'язком. 

Приклади речовин з йонним типом зв’язку  Na2O, Ca(OH)2, AICI3, KBr , K2S, 
MgS, MgH2, CsF, Mg3N2, Na3N, MgO, BaO, KI, KCI, NaCI, Са3Р2, Li2O. 
 
 

                       Приклади речовин з йонним зв'язком. 

            
   

   Рис.46. Питна сода. 
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Рис.47. Залізний купорос. 
 

 

                  

Рис.48. Кухонна сіль. 
 

                        

Рис.49. Технічна сіль для доріг.  

 

         

Рис.50. Гімалайська сіль. 

 

4.5.  МЕТАЛІЧНИЙ ЗВ'ЯЗОК. 
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     Металічний зв’язок не має певної спрямованості, 
оскільки в його утворенні беруть участь усі атоми й електрони шматка металу. 
Число зовнішніх електронів у атомів металічних елементів є різним. Воно 
дорівнює номеру групи Періодичної системи, в якій міститься металічний 
елемент:  K− 1eл–⇄K+ 
                                   Al−3e–⇄Al3+ 
Як видно з періодичної таблиці у атомів металічних елементів на зовнішньому 
рівні переважно невелике число електронів (1-3, рідше 4), але великі радіуси, 
тому атоми металічних елементів легко віддають зовнішні електрони і 
перетворюються на позитивні йони (катіони):  Me − eл→Me+ 
Електрони, що відірвалися від атомів, переміщаються від одного йона до 
іншого. Сполучаючись з йонами, електрони тимчасово перетворюють їх на 
атоми: Me+ + eл→Me. Потім електрони знову відриваються і приєднуються до 
інших йонів і так далі. Ці процеси відбуваються нескінченно.  Між 
електронами і позитивними йонами виникає електростатична взаємодія. 
Негативні електрони утримують шари позитивних йонів. 
     Кристал металу можно уявити як велику кількість катіонів, занурених у 
велику кількість вільних електронів. 
 

                   
 

Рис.51. Схема утворення металічного зв'язку. 
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Рис.52.Металічний зв'язок між атомами міді.             Рис.53. Зразки міді. 
           
 

                                       

 
Рис.54. Металічний зв'язок між атомами цинку.           Рис.55. Зразок цинку. 
    Електрони, які постійно віддають атоми металів, переміщуються по всій 
масі шматка металу. Саме завдяки вільним електронам метали добре 
проводять тепло і електричний струм, добре відбивають світлові хвилі (що 
зумовлює їхній характерний блиск і непрозорість), мають високу пластичність 
(ковкість), термоелектронну емісію, явище фотоефекту,магнітні властивості,  
позитивний температурний коефіцієнт . У вузлах кристалічних ґраток металів 
позитивно заряджені йони щільно упаковуються один біля одного. Зв'язок між 
йонами здійснюється завдяки вільному переміщенню електронів, що є 
спільними для всіх йонів. Сукупність вільних електронів дістала назву 
електронний газ. Те що електрони в металах здатні вільно переміщатися 
залежить від будови атомів металічних елементів. На відміну від йонного і 



64 
 

ковалентного зв'язку у кристалах металів електронів значно менше ніж, 
вільних орбіталей. Невелике число електронів одночасно зв'язує             
велике число атомних ядер.                                                                                                      

                                    
Рис.52. Кристаліна решітка заліза і міді. 
 
      Наприклад, в атома Натрію на зовнішньому енергетичному рівні є чотири 
орбіталі, але тільки один електрон. Це дає змогу електронам вільно 
переміщатися від одного атома до іншого. Особливість металічного зв'язку 
полягає в тому, що, у вузлах кристалічних ґраток розміщені тільки позитивно 
заряджені йони. У металічних ґратках усі електрони рухливі, вони не 
утримуються біля окремих атомів (йонів), що й впливає на властивості 
металів. 
                                                                                                                                            
4.6. ВОДНЕВИЙ ЗВ'ЯЗОК. 

 

                                                                                          

Водневий зв'язок впливає на фізичні та хімічні властивості органічних сполук, 
полімерів, білків і нуклеїнових кислот. Постійні розриви і відновлення 
водневих зв'язків в організмі - важлива частина процесу обміну речовин. 
Інколи завдякиутворенню водневих зв'язків формуються стійкі комплекси , які 
не руйнуються під час нагрівання та існують навіть у парах.  
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Схема 16. Різновид водневого зв'язку. 
 
 
      Вода — добрий розчинник багатьох речовин. Процеси розчинення 
зумовлені водневими зв'язками. 
      У молекулі води зв'язки між атомами H і O є ковалентними полярними. 
На зовнішньому рівні атома Оксигену — шість електронів, два з яких 
неспарені. Атом Оксигену утворює дві спільні електронні пари з двома 
атомами Гідрогену. Електронна густина цих спільних пар зміщена до більш 
електронегативного Оксигену. Атом Оксигену має негативний заряд δ−, а атоми 
Гідрогену — позитивний  δ+. Таким чином утворюється диполь. 
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Рис.53. Утворення диполя.                        Схема 17. Утворення молекули води.  
                 
                                                                                                

                    

Рис.54. Моделі молекули води.  
 
      Полярність молекул води впливає на її властивості. Молекули води 
притягуються одна до одної внаслідок електростатичної взаємодії 
атомів H і O різних молекул. Механізм утворення такого зв'язку полягає у 
сполученні атомів Гідрогену з атомами інших сильно електронегативних 
елементів (Хлору, Нітрогену, Оксигену тощо). 
 
 
Міжмолекулярний симетричний водневий зв'язок можна розглянути між 
кількома молекулами води, етилового спирту або мурашиної кислоти: 
   

                     
   
Рис.55. Міжмолекулярний симетричний водневий зв'язок між молекулами  
              води. 
 

             
                                а                                                                        б 
 Схема 18. Міжмолекулярний симетричний водневий зв'язок між молекулами:  
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                  а) етилового спирту    б) мурашиної кислоти 
 
 

                    
 
Схема 19. Міжмолекулярний                   Рис.56. Модель міжмолекулярного   
симетричний водневий                             симетричного водневого зв'язоку між 
зв'язок між молекулами аміаку.                між молекулами хлороводню. 
                 

 
 

 
Рис.57. Модель (а) і схема (б) міжмолекулярного симетричного водневого 
              зв'язку між молекулами фтороводню. 
              
 
Міжмолекулярний несиметричний водневий зв'язок можна розглянути на 
прикладі розчину аміаку у воді або етанолу у воді: 

        
Рис.58. Схема і модель міжмолекулярного несиметричного водневого  
              зв'язоку між молекулами етилового спирту і води      
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Рис.59. Міжмолекулярний несиметричний зв'язок між молекулами аміаку і  
             води.      
 
 
4.7. КРИСТАЛІЧНІ ТА АМОРФНІ РЕЧОВИНИ 
 
    Більшість речовин у твердому стані утворює кристали. Кожний кристал має 
просторовий каркас правильної форми у вигляді кристалічних граток. 
Кристал - це велика кількість частинок, яка побудована за принципом 
організованої геометричної структури з певним типом розміщення частинок. 
Навколо кожної з них розміщується певна обмежена кількість іших. 
Кристалічна гратка має грані, ребра , верщини і вузли. Грань - це площина,   
ребра - це лінії перетину граней, вершини - це точки перетину ребер, вузли - це 
самі частинки, параметри граток - це  відстані між частинками.[5c.80] 
 
   Залежно від того, які частинки містяться у вузлах, розрізняють різні типи 
кристалічних граток: молекулярні, атомні, йонні, металічні. 
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Схема 20. Типи кристалічних граток.                                                                                     

                                                                                                   
                                                                                                                   а 

                                                                                          
                                                                                                                  б      
                                                                                                                   

                      
                    в                                       г                                                   д                   
  Рис.60. Види молекулярних граток: 
                а) лід       б), в) йод         г) білий фосфор     д) вуглекислий газ. 
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 Рис.61. Модель атомної кристалічної  
                                                                                                                      гратки червоного фосфору. 

   

                а                                               б                                             в 
     Рис.62. Види атомних граток: 
                а) графіт       б) алмаз         б) карборунд     д) вуглекислий газ. 
 
                                                                                                           
 
 
 
 
   
 
 
 
 
 
 
 
 
 

                 
     а) барій хлорид                    б) натрій хлорид                   в) сульфід кальцію 
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   г) кальцій сульфат                                                                д) фторид міді (ІІ) 
 
     Рис.63. Види йонних граток солей. 

                          
 а) гідрид магнію                    б) гідрид алюмінію               в) оксид свинцю ІІ 
 

                           
г) оксид міді ІІ                           д) оксид міді І                   е) оксид кальцію 
 
Рис.64. Види йонних граток гідридів і оксидів металів. 
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Рис.65. Розміщення катіонів металів і вільних електронів у металічній гратці. 
 
 

               
               а                                             б                                    в                                  

Рис.66. Кристалічні гратки металів: а) залізо;  б) цинк;  в) мідь 

Залежно від типу кристалічних граток, тверді речовини мають різні 
властивості. 
 
РОЗДІЛ  V. НЕМЕТАЛІЧНІ РЕЧОВИНИ ТА ЇХ ВЛАСТИВОСТІ. 
5. Сульфур.Сполуки сульфуру. 
 
5.1. Фізичні властивості і алотропні модифікації сірки. 
                   

  

 

 

       Аморфна  
(пластична сірка, 
     гумоподібна)          
       (m-форма) 
жовто – коричнева,  
гумоподібна, еластична, нестійка, швидко загусає, твердне 
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нерозчинна у воді і органічних розчинниках; 
кристалічна форма сірки відсутня і 
складається з довгих ланцюжків атомів сульфуру. 

 

 
 
 
Утворюється під час швидкого охолодження розплавленої сірки 
 
 
Моноклінна сірка     
   (голкоподібна) 
        (β-форма) 
     блідо-жовта 
      кристалічна,  
      нестійка, 
нерозчинна у воді;  
 кристалічна форма сірки призматична 
і містить циклічні молекули S8 , які розташовані 
 не дуже щільно. 
 
 

        Ромбічна 
       (α-форма) 
лимонно-жовта, 
кристалічна, крихка, тверда, 
без запаху,  
нерозчинна у воді;  
кристалічна форма сірки октаедрична 
і містить циклічні 
молекули S8 , які розташовані  щільно. 
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  Рис.67. Зразки сірки. 

 

5.2. Хімічні властивості і поширення сірки в природі. 
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5.3. Добування і використання сірки.                                        

 

 H2SO3+2H2S→3S↓+2H2O 
 

 

                                                                                                            

 

    FeS2→ FeS + S 
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2H2S+O2→2S↓+2H2O 
                                                                                                                                                                 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

                                                                                                 

    5.4. Властивості оксидів сульфуру.                                          
                                                                                                                                                     

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
                            Хімічні властивості оксидів сульфуру                                   
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                           SО2 

                     
                           SО3                        

 
окиснення киснем: 2SО2 + O2 → 2SO3 

 
                 ------------------ 

 
реагує з водою утворюючи сульфітну 
кислоту: SО2 + H2О→ H2SO3                    

 
реагує з водою утворюючи сульфатну 
кислоту: SО3 + H2О→ H2SO4                   

 
реагує з оксидами основними і 
амфотерними, утворюючи солі: 
 SО2 + К2О→ К2SO3 

 SО2 + СаО→ СаSO3 

 
реагує з оксидами основними і 
амфотерними, утворюючи солі: 
SО3 + СаО→ СаSO4 

SО3 + ZnО→ ZnSO4 

 
реагує з розчином лугу, утворюючи 
середні або кислі солі: 
SО2  +  NaОH→ NaHSO3 
(надлишок)   
 

SО2  + 2NaОH→ Na2SO3 + Н2О 
              (надлишок) 
 
 

 
реагує з розчином лугу, утворюючи 
середні або кислі солі: 
SО3 +  NaОH→ NaHSO4 
 
SО3 + 2NaОH→ Na2SO4 + Н2О 

 
реагує з сильними відновниками і 
проявляє властивості окисника: 
SО2 + 2Н2S→ 3S↓+2Н2O 

 
реагує з сильними відновниками і 
проявляє властивості окисника: 
3SО3 + Н2S→ 4SO2 + Н2O 
 
 
 
SО3  розчиняється у концентрованій 
сульфатній кислоті: 
SО3 + H2SO4(конц.) → Н2S2O7    
                                              олеум 

 
реагує з сильними окисниками і 
проявляє властивості відновника: 
SО2 +СІ2+2Н2O → H2SO4 + 2НСІ 

SО2 +Br2+2Н2O → H2SO4 + 2НВr 
 (бромна вода знебарвлюється) 
 

Таблиця 4. Хімічні властивості оксидів сульфуру.       

                                                                                                                 

 5.5 Добування оксидів сульфуру. 

                         
                                SО2                   

                    
                         SО3                   

 
Дія кислоти на сульфіти: 
Na2SO3 + H2SO4 →Na2SO4 + SО2 ↑+ Н2О 

                  to 
Fe2(SO4)3  → Fe2O3 + 3SО3  
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(лабораторний спосіб) (лабораторний спосіб) 
 
Сu +2H2SO4 (конц.)→CuSO4 +SО2↑+2Н2О 
 
(лабораторний спосіб) 

              to 
МgSO4 → MgО + SО3  

 

(лабораторний спосіб) 
                                                     to 
Спалювання сірки: S + О2 → SO2↑ 
(промисловий спосіб)            

 
H2SO4(конц.) + Р2О5→ 2НРО3+ SО3 

(лабораторний спосіб) 
 
Випалювання піриту 

                        to 
 4FeS2 + 11О2 → 2Fe2O3 + 8SО2↑  

(промисловий спосіб)            

 
  

 

            2SО2 + O2 → 2SO3   
 
        (промисловий спосіб)  

Випалювання сульфідних руд 
кольорових металів 
                    to 
2РbS + 3О2 → 2PbO + 2SО2↑  

(промисловий спосіб)            
 

 Таблиця 5. Добування оксидів сульфуру ІV і VI. 

 5.6. Властивості сульфатної кислоти. 
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 5.7. Застосування сульфатної кислоти. 
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     .  

 

 

 

 

 

 

 

​  

 

 

 

 

 

 

6. Нітроген і його сполуки. 
6.1. Властивості і добування азоту. 

                                                                                                                                                                                     
                           ⎯ 
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 Рис.68. Моделі молекул нітроген оксидів.             

6.2. Властивості оксидів нітрогену.                                                                          

                          
                         NO 
             нітроген (ІІ) оксид 
                  монооксид        
      

                             
                                NO2 

                   нітроген (ІV) оксид 
               діоксид, «лисячий хвіст»     

 
безбарвний газ 

 
бурий газ 

 
без запаху 

 
характерний неприємний «пекучий» 
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запах, токсичний, отруйний  
 
несолетвірний оксид  

 
солетвірний оксид 

 
Ткип. -1520С 

 
Ткип. +210С 

 
Тпл. -1640С 

 
Тпл. -110С 

 
окисник і відновник 

 
окисник і відновник 

 
стійкий, не розкладається  

 
стійкий, не розкладається 

 
2NO + О2 →2NO2  
 
2NO + СІ2 →2NOСІ 
 
NO + NО2 →2N2O3  
 
2NO + 2SО2 → N2 + 2SO3 

 
 

 
2NO2 →  N2 + 2О2 

          ---------------------------------------- 
Реагує з воднем як окисник: 
2NO2 + 7Н2→ 2NН3+ 4Н2О 

       ----------------------------------------- 
Добре розчиняється у воді , утворюючи 
нітратну і нітритну кислоти: 
2NO2 + Н2О →НNO3 + НNO2 

При надлишку кисню у воді утворюється 
тільки нітратна кислота: 
4NO2 + 2Н2О + О2 → 4НNO3 

       ----------------------------------------- 
 Реагує як кислотний оксид з лугами 

2NaОН + 2NO2 → NаNO3 + Na NO2 + Н2О 

4NaОН + 4NO2 + О2 → 4NаNO3 + 2Н2О 
       ----------------------------------------- 
Реагує як  окисник: 

8Р + 10NO2 → 5N2↑+ 4Р2О5 

 
 
Таблиця 6. Властивості нітроген (ІІ) і (ІV) оксидів. 
6.3. Порівняльні властивості і добування нітроген оксидів. 
 
         
                                        Властивості нітроген оксидів 
           
        N2O 

       
        NO 

       
      N2O3 

   
       NO2 

         
      N2O5 

  
Безбарвний  
         газ  

  
Безбарвний 
         газ 

 
Темно-синя 
     рідина 

 
  Бурий газ 

  
 Безбарвна 
 кристалічна 
   речовина 



84 
 

 
t0пл.  - 910С 

 
t0пл.  - 1640С 

 
t0пл.  - 1010С 

 
t0пл.  - 110С 

 
t0пл. +330С 

 
t0кип.  - 860С 

 
t0кип.  - 860С 

 
t0кип.  - 1520С 

 
t0кип.  +210С 

  
 ------------- 

 
несолетвірний 

 
несолетвірни
й 

 
кислотний 

 
кислотний 

 
кислотний 

 
окисник 

 
окисник і 
відновник 

 
переважно 
  окисник 

 
окисник і 
відновник 

 
сильний  
окисник 

 
не стійкий, 
розкладається 

 
дуже стійкий 

    
стійкий 

      
стійкий 

 
 не стійкий, 
розкладається 
з вибухом 
 

     
Таблиця 6. Порівняльна  характеристика нітроген оксидів 
                                     

                                                                      

 

 

 

 

 

 

 

  
Схема 21. Добування нітроген (ІІ) і (ІV) оксидів 
6.4. Фізичні властивості і добування амоніаку. 
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Схема 22.Фізичні  властивості  амоніаку. 

 

                                                                                                                            

   6.5. Хімічні властивості і застосування амоніаку 

 
                                   Хімічні властивості амоніаку                                   
 
              Властивість               

                     
              Хімічна реакція                 
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Взаємодія  з водою 
утворюється нашатирний спирт 

 
NН3+ H2O → NН3 · H2O ↔ NН4 + OH- 

                        нашатирний спирт 
 

  
 
 
Взаємодія з кислотами 
утворюються солі амонію 

 
  NН3+ НСІ → NН4СІ 
  NН3+ НNО3→ NН4 NО3 

2NН3+ Н2SO4→ (NН4)2SO4 

  NН3+ Н2SO4→ NН4НSO4 

  3NН3+ Н3РO4→ (NН4)3РO4 

2NН3+ Н3РO4→ (NН4)2НРO4 

  NН3+ Н3РO4→ NН4Н2РO4 

 
Окиснення (горіння) 
горить зеленуватим полум’ям 
 
  

              
Окиснення без каталізатора: 
                    to 
4NН3+ 3O2 → 2N2 + 6H2O 
 
Каталітичне окиснення:  
 
4NН3+ 5O2 → 4NО↑+ 6H2O 

            
 Взаємодія з галогенами 
 

 
 2NН3+ 3Вr2 → 6HВr + N2   
                     або 
8NН3+ 3Вr2 → 6NH4Вr + N2 

Взаємодія з оксидами  металів 
(відновлення деяких металів з їх 
оксидів) 

 
3СuO3 + NН3→3СuO + N2↑ + 3Н2О 

 
   
  Таблиця 7. Хімічні властивості амоніаку 
​  
 

 

 

 

                        

6.6. Властивості нітратної  кислоти 
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                             Хімічні властивості нітратної кислоти   
               
              Властивість                          Хімічна реакція                       
 
Дія на індикатори 

 
Лакмус  -  червоний 
Метиловий оранжевий – рожевий 
Фенолфталеїн – безбарвний 

 
Дисоціація 
у водних розчинах кислота 
дисоціює на йони 

 
 
HNО3↔ H+ + NO−

3 

 
Термічний  розклад 
під час нагрівання  або на світлі 

              to 
2HNО3 → 2NO2 + O2+H2O 
              to 

4HNО3 → 4NO2 + O2+2H2O 
 
Взаємодія  з  оксидами  металів 

 
MgО +2HNО3 → Mg (NО3)2+ H2O 

  
Взаємодія з основами 
(реакція нейтралізації) 
 
 

 
 
АІ(OH)3 + 3HNO3  = АІ(NO3)3  + 3H2O 
 
АІ(OH)3 + 2HNO3  = АІОН(NO3)2  + 2H2O 
 
АІ(OH)3 + HNO3  = АІ(ОН)2NO3+ H2O 

 
Взаємодія з солями слабких 
кислот  (карбонатами)                     

 
Na2СО3+ 2HNO3  → 2NaNO3  +СО2↑+H2O 

 
 
Взаємодія  з  металами 
 
 
 
 
 

 
       Розбавлена  нітратна кислота 
 відновлюється до амоній нітрату HN4NO3 
 або нітроген (ІІ) оксиду  NO. 
 
 
 
Концентрована  нітратна кислота 
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Активні метали (лужні, 
лужноземельні) 
 
 
 
Метали  середньої  активності 
 
 
 
 
 
 
 
 
Малоактивні метали 
(Сu, Hg, Ag) 

відновлюється до нітроген (І) оксиду  N2O 
або нітроген (ІV) оксиду  NO2 

 
4Са + 10HNO3(р.)=Са(NO3)2+ HN4NO3+ 3Н2О 
 
4Са + 10HNO3 (коц .)=4Са(NO3)2+ N2O+ 5Н2О 
 
                 --------------------------- 
8АІ +30HNO3(р.)=8АІ(NO3)3+ 3N2O+ 15Н2О 

8АІ +30HNO3(коц.) → 
Конц.  H2SO4  за стандартних умов не реагує  
з  AI, Fe, Cr,Рt, Au, Ir, Ta. 
Потрібне нагрівання. Це пов’язано з тим, 
що на поверхні металу утворюється 
тоненька плівка оксиду, тобто здійснюється 
пасивація.      
                   -------------------------- 
3Сu +8HNO3(р.)=3Сu (NO3)2+ 2NO+ 4Н2О 

  
 Сu + +4HNO3(коц.)=Сu (NO3)2+ 2NO2+ 2Н2О 
 

            
 Взаємодія  з  неметалами 
 

 
3S + 6HNO3 (p.) = 3H2SO4 + 6NO 

  S + 6HNO3 (конц.) = H2SO4 + 6NO2 + 2H2O 
3С + 4HNO3 (p.) = 3СО2 + 4NO + 2H2O 

  С + 4HNO3 (конц.) = СО2+ 4NO2 + 2H2O 
 

   
Таблиця 8. Хімічні властивості нітратної кислоти. 
 
 
6.7. Добування і застосування нітратної кислоти.​  
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РОЗДІЛ  IV. МЕТАЛІЧНІ  ЕЛЕМЕНТИ  ТА  ЇХ  СПОЛУКИ. 
 
7. Алюміній. Сполуки алюмінію. 
7.1. Розміщення алюмінію у періодичній системі та фізичні властивості. 
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         Рис.69. Алюміній                    
 7.2. Хімічні властивості алюмінію. 
 
1. Взаємодія з киснем 
    при звичайній температурі  алюміній з киснем не реагує,але при підвищеній 
    температурі утворюється алюміній  оксид: 
    4АІ + 3О2 → не реагує 
    4АІ + 3О2 → 2АІ2О3    алюміній оксид 
 
2. Взаємодія з галогенами, утворюючи галогеніди 
    2АІ + 3СІ2 → 2АІСІ3  алюміній хлорид 
    2АІ + 3ВІ2 → 2АІВr3   алюміній бромід 

    для реакціії з йодом потрібне нагрівання 
    2АІ + 3І2 → 2АІ І3          алюміній йодид   
 
3. Взаємодія з неметалами  під час нагрівання 
     2АІ + 3S → АІ2S3      алюміній сульфід 
     2АІ + N2 → 2АІN         алюміній нітрид 
     2АІ + 3C → АІ4C3        алюміній карбід 
 
4. Взаємодія з водою 
    За наявності оксидної плівки алюміній з водоюне реагує : 
     АІ + Н2О → не реагує 
     Після зняття оксидної плівки ртуттю або сіллю ртуті проходить реакція: 
     2АІ + 6Н2О → 2АІ(ОН)3 + 3Н2↑   алюміній гідроксид, водень 
 
5. Взаємодія з оксидами металів. 
     Алюмінотермія – відновлення оксидів металів алюмінієм. Цей спосіб 
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     запропонував Бекетов М.М. у середині ХІХ ст. 
     2АІ + 3СаО → АІ2О3 + 3Са 
     8АІ + 3Fe3О4 → 4АІ2О3 + 9Fe 
     2АІ + Сr2О3 → АІ2О3 + 2Сr 
     2АІ + WО3 → АІ2О3 + W 
 
6. Взаємодія з кислотами (крім слабких: Н2СО3, Н2S, H2SiO3 ; холодної 
    концентрованої HNO3  та концентрованої Н2SO4  при н.у.) 
    2АІ + 6НCI→ 2АІCI3 + 3Н2↑              
    2АІ + 3Н2SO4 (розб.) →  АІ2(SО4)3 + 3Н2↑           
      АІ + 4НNO3(розб)→АІ(NO3)3 + NО +2Н2O  
 
    За звичайних умов  АІ  не реагує з конц. Н2SO4 і НNO3, так як його захищає 
    оксидна  плівка. Конц. Н2SO4  і  НNO3  пасивують АІ. Під дією цих кислот 
    збільшується товщина захисної плівки на металі і він не взаємодіє з ним. 
    Цей процес називається пасивацією. 
    АІ + Н2SO4(конц.) →  не реагує;         АІ + НNO3(конц.) →  не реагує          
    При  нагріванні АІ реагує з кислотами. Спочатку кислота взаємодіє з АІ2О3  
    (оксидною плівкою) і одразу з алюмінієм : 
     2АІ+6Н2SO4(конц.) →АІ2(SО4)3+SО2 +6H2O                                                                               
    2АІ+6НNO3(конц.) →АІ(NО3)3+3NO2+3H2O 
 
7. Взаємодія з розчинними солями, витісняючи менш активні метали, що 
    входять до складу солі: 
    2АІ + 3СuCI2 → 2AICI3 + 3Cu  
    2АІ + 3ZnSO4 → AI2(SO4)3 + 3Zn 
    3АІ + Ag(NO3)3 → 3AI(NO3)3  + Ag 
 
8. Взаємодія з лугами : 
  - з твердим лугом або його розплавом (без води) при to, утворюючи натрій 
    ортоалюмінат і водень:​  
    2АІ + 6NaOH → 2NaAIO3 + 3Н2↑ 

               твердий 
 - водним розчином лугу (з водою), утворюючи натрій тетрагідроксоалюмінат 
   і водень:  
   2АІ + 2NaOH + 6Н2О →2Na [AI(ОН)4 ]+3Н2 

                  водний розчин 

 - з надлишком водного розчину лугу, утворюючи натрій 
   гексагідроксоалюмінат і водень:                     
   2АІ + 6NaOH + 6Н2О →2Na3 AI(ОН)6 +3Н2 

                         надлишок 
              водного розчину 
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7.3. Добування та застосування алюмінію. 
 
 
 

 

 
 
                                                                                                                                                                                     
 
 
 
 
 
 
 
 
 7.4. Поширеність алюмінію у природі. 
 

 
 
 Рис.70. Боксити. 
 
 

 
 
Рис.71. Каолініт. 
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Рис.72. Нефелін. 
 

                  
 
Рис.73. Польові шпати. 
7.5. Алюміній оксид. 
 
Фізичні властивості 
Алюміній оксид АІ2О3 - амфотерна, тверда, тугоплавка речовина білого 
кольору, нерозчинна у воді, температура плавлення 2050 0С. 
 
Хімічні властивості 
 
1. Взаємодія з кислотами, утворюється сіль і вода 
    АІ2О3+6HCI→2AICI3 +3Н2О  
  
2. Взаємодія з лугами : 
- сплавлянням сухих речовин, утворюється натрій металюмінат і вода:   
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                           t0 
   АІ2О3+2NaOH→ 2NaAIO2 + Н2О    
             суха реч.                                                  
- у  присутності  води (у розчинах), утворюється натрій тетрагідроксоалюмінат 
  або натрій гексагідроксоалюмінат: 
    АІ2О3 + 2NaOH + 3Н2О → 2Na[ AI(ОН)4] 
                        розчин 
    АІ2О3 + 6NaOH + 3Н2О →  2Na3 [AI(ОН)6 ]   
                   надлишок 
3. Взаємодія з солями                          
    АІ2О3+6Na 2СO3 → 2NaAIO3  + СО2  
    АІ2О3+СaСO3 →Са(AIО2)2 + СО2  
                            метаалюмінат 

    АІ2О3 +3СaСO3 →Са3(AIО3)2 + 3СО2                                                       
                                       ортоалюмінат                                                                                      
4. Взаємодія з кислотними оксидами  
    АІ2О3 + 3SO3 →  AI2(SО4)3 
 
5. Розклад  при нагріванні        
                       t0 
    2АІ2О3  →  4AI + 3О2     
 
 
 
 
 
 
 
 
 
7.6. Алюміній гідроксид. 

                                                                                                
Хімічні властивості 
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1. Взаємодія з кислотами, утворюється сіль і вода 
    АІ(ОН)3+3НСІ→AICI3+3Н2О   
 
2. Взаємодія з лугами: 
 - сплавлянням сухих речовин, утворюється натрій металюмінат і вода:   
     АІ(ОН)3+NaOH→NaAIO2 +2Н2О     
                     суха реч.                                              
 - у присутності  води (у розчинах), утворюється натрій тетрагідроксоалюмінат 
   або натрій гексагідроксоалюмінат: 
    АІ(ОН)3 + NaOH → NаAI(ОН)4 
                          розчин 
     АІ(ОН)3 +3NaOH→Nа3AI(ОН)6 

                  розчин 
 
3. Взаємодія з солями                          
    2АІ(ОН)3  +  3Na2SO4 → AI2(SO4)3 + 6NaОН 
 
4. Взаємодія з кислотними оксидами  
    2АІ(ОН)3 + 3SO3 → AI2(SО4)3  + 3Н2О     
                                                   
 5. Розклад  при нагріванні        
                            t0 
     2АІ(ОН)3 → AI2О3 + 3Н2О   
 
 
                               
 
 
 

8. Ферум. Сполуки феруму. 
 
8.1. Фізичні і хімічні властивості заліза.                                                                             
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                                   ХІМІЧНІ  ВЛАСТИВОСТІ  ЗАЛІЗА                            
 
             Властивість             

                     
           Хімічна реакція             

 
Окисленння на повітрі  

 
3Fe + 2O2 → Fe3O4   (FeO·Fe2O3)  

 
Взаємодія з  водою            
(корозія) 

 
4Fe +6H2O+ 3O2 → 4Fe(OH)3    

 

Реакція відбувається тільки тоді, коли є кисень 
 
Взаємодія з парою води 

 
3Fe + 4H2O→ Fe3O4+4H2

 

 

Взаємодія  з неметалами 

 
Fe+ S→FeS 
3Fe+ 2P→Fe3P2 
2Fe+ 3CI2→2FeCI3 

 
Взаємодія з кислотами 

 

 
Fe+ 2HCI→FeCI2 + H2 
Fe + Н2SO4 (розб.) → FeSО4 +Н2↑           
2Fe + 6Н2SO4 (конц.) → Fe2(SО4)3 +3SО2 + 6Н2О      
Під час нагрівання заліза  з конц. сульфатною і 
нітратною кислотами реакція відбувається, а на 
холоді вони пасивують залізо. 

 
Взаємодія з солями 
малоактивних металів 

 
Fe + СuSO4 → Cu + FeSО4 

 

 
  
 Таблиця 9. Хімічні властивості заліза. 
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 Рис.73. Зразки заліза          

                                                                               

8.2. Класифікація оксидів заліза. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Схема 23. Класифікація ферум оксидів.   
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  а) ферум ІІ оксид                б) ферум ІІІ оксид               в) ферум ІІ,ІІІ оксид 

 Рис.74. Зразки ферум оксиду.  

8.3. Властивості оксидів заліза. 

 

   

 

 

                            

 

 

 
Схема 24. Фізичні властивості ферум (ІІ), (ІІІ) оксидів.  
 
                                                                                                                                                          

                    ХІМІЧНІ  ВЛАСТИВОСТІ  ОКСИДІВ  ЗАЛІЗА      
     Реакція 
      

                  FeO                                  Fe2O3              

З  основними 
оксидами 

          не реагує  
Fe2O3+ZnO→ ZnFe2O4 

З кислотним 
оксидами 

FeO +SO3→ FeSO4 

FeO +CO→ Fe + CO2 
 

Fe2O3+3CO→ 2Fe + 3CO2 
 

З лугами 

 

            не реагує 

 
Fe2O3+2КОН→ 2КFeO2+Н2О 
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Оксид неагує, а сплавляється 
або спікається 

З кислотами FeO +2НСІ→ FeСІ2 + Н2O Fe2O3+6НСІ→2 FeСІ3 + 3Н2O 

 

З солями 

 

FeO +К2СО3→ К2О + FeСО3 

 
Fe2O3+К2СО3→ 2КFeО 2 +СО2 

                        (К2О· Fe2O3) 
З металами 
-відновниками 

            
              не реагує 

 
Fe2O3+2АІ→2Fe + АІ2О3 

 
З неметалами 

 
2FeO + С→ 2Fe + СО2 

5FeO + 5Р→ 5Fe + Р2О5 

 

             не реагує 

 
Таблиця 10. Хімічні властивості оксидів заліза. 
 

                                                                                                     

 

 

 

 

 

 

 

 
Схема 25. Добування  оксидів заліза    
    
                   
  8.4. Властивості і добування ферум ІІ,ІІІ гідроксиду. 

        
                       Fe (ОН)2 

                
                  Fe (ОН)3 

Порошок білого кольору; 
Нерозчинний у воді, але розчиняється у 
сильних кислотах; 
Не стійкий і при кімнатній температурі 
перетврюється на Fe (ОН)3 
Виражені основні властивості 

 
Іржаво-коричневий кольору; 
Нерозчинна у воді 
Виражені кислотні властивості 
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Fe (ОН)2 → FeО + Н2О   Fe (ОН)3 → Fe 2О 3+3Н2О   
  
 
                    

      
Fe (ОН)3 +3NaOH→Na3[Fe (ОН)6] 
                        
Fe (ОН)3 +NaOH→Na[Fe (ОН)4] 
                   конц.,       
                    гарячий 

 
Fe (ОН)2 +НСІ→FeСІ2+2Н2О                       

 
 

У присутності кисню повітря білий осад 
Fe (ОН)2 окислюючись зеленіє, а згодом 
буріє і переходить у Fe (ОН)3 
4Fe (ОН)2 +О2 +Н2О→4Fe (ОН)3 
 

 
 
                ---------------------- 

  
Таблиця 10. Порівняльна характеристика властивостей гідроксидів заліза. 
                                      Добування гідроксидів феруму. 
 

                   
                  Fe (ОН)2 

                
                   Fe (ОН)3 

 
FeSО4+2КОН→ К2SО4 + Fe (ОН)2 
                        
FeСІ2 +2КОН→ 2КСІ +Fe (ОН)2 
                        

 
Fe2(SО4)3+6КОН→3К2SО4 +2Fe(ОН)3 
                        
 

     
     Таблиця 11.  Добування гідроксидів феруму.       

 

                                                     Поширення Феруму в природі. 
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Рис. 75 Залізнорудні мінерали. 

                                                                                                                                                                                             

                                                           Додаток   
   
1. Назви найважливіших неорганічних кислот 

 
  Одноосновні   кислоти   
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НІ                  - йодоводнева 
HF                 - фтороводнева, плавикова 
HCI               - хлороводнева, хлоридна, соляна 
HCIO            - хлорноватиста, хлоратна (І) кислота 
HCIO2          - хлориста, хлоратна (ІІІ) кислота 
НСІО3           - хлорновата, хлоратна (V) кислота 
HCIO4          - хлорна, хлоратна (VIІ) кислота 
HBr               - бромоводнева, бромідна 
HBrO            - бромноватиста 
HBO2           - метаборна 
HNO2           - нітритна 
HNO3           - нітратна, азотна 
HPO3            - мета фосфатна, метафосфорна 
HMnO4        - перманганатна, манганатна (VII) кислота, марганцева 
HCN            - ціанідна 
 
Двохосновні   кислоти 
H2S             - сульфідна, сірководнева 
H2SO3         - сульфітна, сірчиста 
H2SO4         - сульфатна, сірчана 
H2SiO3        -  силікатна (метасилікатна), кремнієва (метакремнієва) 
H2CO3        - карбонатна, вугільна 
Н2SеО4      - селенова 
H2CrO4       - хроматна, хромова 
H2Cr2O7      - дихроматна, дихромова 
Н2МnО4    -   марганцевата 
 
Трьохосновні   кислоти 
H3PO4         - ортофосфатна, ортофосфорна 
H3BO3         - борна, ортоборна 
H3AsO4      - арсенова, мишякова 
Н3МnО4    - ортоманганатна 
 
Чотирьохосновні   кислоти 
H4SiO4       - ортосилікатна, ортокремнієва 
Н4Р2О7      -  дифосфатна 
 
 
 
2. Класифікація кислот за силою 
 
    сильні  кислоти       НCIO4     HNO3      HI    HBr    HCI    H2SO4     
    середні  кислоти      H2SO3     H3PO4       HF             HNO2 
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    слабкі  кислоти       H2CO3     H2S          H2SiO3 
 
                                                                                                                                     
3. Зміна забарвлення індикаторів залежно від середовища 
 

     
      Індикатор 

                              Середовище 
 
  Нейтральне           кисле      лужне 

 
Лакмус 

 
фіолетовий 

 
червоний 

 
синій 

 
Фенолфталеїн 

 
безбарвний 

 
безбарвний 

 
малиновий 

 
Метиловий оранж 

 
оранжевий 

 
рожевий 

 
жовтий 

 
 
4. Ряд активності  металів 
 
    Хімічна  активність  металів  зростає справа наліво ( від Au  до  Li ) 
    Li  Rb  K  Ba  Sr  Ca  Na  Mg  Be  AI  Mn  Cr  Zn  Fe  Cd  Ni  Sn  Pb  (H2)   
    Sb  Bi  Cu  Ag  Hg  Pt  Au 
 
 
5.Ряд елементів, розташованих у порядку зменшення електронегативності  
    атомів 
       F   O   N   CI   Br   J   C   P   H   B   AI   Mg   Ca  Li   Na   K 
  
6. Групові назви хімічних елементів 

 
    Лужні метали  -  Li, Na, K, Rb, Cs, Fr 
    Лужноземельні метали  -  Ca, Sr, Ba, Ra 
    Халькогени  -  O, S, Se, Te, Po 
    Галогени  -  F, CI, Br, I, At 
    Інертні гази  -  He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn 
    Родина феруму  -  Fe, Co, Ni 
    Родина платини  -  Ru, Rh, Pd, Os, Iz, Pt 
    Лантаноїди  -  Ce, Pr, Nd, Pm, Sm, Eu, Gd, Tb, Dy, Ho, Er, Tm, Yb, Lu 
    Актиноїди  -  Th, Pa, U, Np, Pu, Am, Cm, Bk, Cf, Es, Fm, Md, No, Lr 
    Благородні метали  -  Ru, Ph, Pd, Ag, Os, Pt, Ir, Au 

 
 

                                              
                                                Висновки 
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     Завдання педагога - допомогти особисті досягнути успіху, відчути себе 
задоволеним і впевненим,  навчити мислити, діяти, приймати рішення і дати 
відчути радість від подолання труднощів у навчанні і житті. Саме 
використання різних методів навчання використовується на заняттях хімії, що 
дає можливість  перетворити навчальний процес на цікаву, ефективну і творчу 
діяльність між викладачем та студентом.  
     Я вважаю, що для студентів важливо не тільки засвоїти знання, а також 
зрозуміти та усвідомити себе, своє місце в навколишньому світі. Зрозуміло, що 
для формування ключових компетентностей необхідно вибрати таку 
технологію навчання, при якій студенти більшу частину часу працюють 
самостійно, вчаться планувати, організовувати, контролювати та оцінювати 
свою навчальну діяльність та діяльність в цілому. Практичний досвід показує, 
що використовуючи матеріал у не стандартній формі, допомогає сформуватися 
особистості. Більша частина завдань вирішується найефективніше тоді, коли  
вони сприймаються студентом у формі "цікавого". 
     У методрозробці я обрала подання матеріалу у вигляді таблиць, схем, 
малюнків, і вважаю, що дана технологія дає можливість формувати практично 
усі вибрані мною ключові компетентності в студентів. Основу викладання 
складає система понять, означень, правил, дидактичних засобів та методичних 
прийомів. Відповідно до програмових вимог, у посібнику у доступній і цікавій 
формі доведено до свідомості студента теоретичний матеріал. Саме таке 
подання матеріалу в атласі у процесі вивчення хімії є основним засобом 
виявлення розвитку творчих здібностей і обдарованості, підготовки до 
практичної діяльності, організації навчального процесу та зацікавлення у 
вивченні даного предмету.   
     Результативність даного посібника - це розвиток активно-пізнавальної та 
розумової діяльності, створення сприятливої , творчої атмосфери під час 
навчання і самостійної підготовки, залучення студентів до процесу пізнання, 
освоєння нового у цікавій формів не в якості пасивних слухачів, а в якості 
активних учасників.   
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	Якщо в зовнішньому електронному шарі атома міститься менше електронів, ніж він може вмістити, то цей шар називають незавершеним. 
	 

