
Лекція 9.  Реакції комплексоутворення і окиснення-відновлення в 

хімічному аналізі 

1. Основні положення координаційної теорії А. Вернера. 

2. Принципи класифікації комплексних сполук. 

3. Номенклатура комплексних сполук. 

4. Хімічні властивості комплексів. 

5. Стійкість комплексних сполук. 

6. Стійкість комплексних сполук 

7. Реакції окиснення і відновлення. 

  

Комплексні сполуки широко використовують як в якісному, так і в 

кількісному аналізі речовин. Найчастіше їх застосовують у гравіметричному, 

титриметричному, спектрофотометричному аналізі, при маскуванні 

сторонніх йонів та розчиненні осадів. 

Для пояснення будови та властивостей комплексних сполук Вернер 

розробив координаційну теорію (1893), в основі якої – положення стереохімії 

й теорії електролітичної дисоціації. Вернер висловив думку про те, що 

поняття валентності неповне і не відповідає утворенню великої кількості 

сполук. Найбільш вдало властивості і будову комплексних сполук пояснює 

координаційна теорія, запропонована в 1893 році А.Вернером. 

1. Основні положення координаційної теорії А. Вернера. 

К3
+
[Fе(СN) 6] 

3-
 

Fе
3+

 - комплексоутворювач, або центральний іон.  

СN
-
 - ліганд;  6- координаційне число;  

[Fе(СN) 6]
3-

 - внутрішня координаційна сфера, 

К
+
 -  зовнішня координаційна сфера. 

[Cu(NH3)4]SO4 → [Cu(NH3)4]
2+

 + SO4
2−

   

                                    внутр.      зовн.  

– У молекулі будь-якої комплексної сполуки один з іонів, найчастіше 

позитивно заряджений, займає центральне місце і називається комплексо-

утворювачем, або центральним іоном. Центральним атомом можуть бути як 

метали, так і неметали. Комплексоутворювачем може бути будь-який іон, 

однак найчастіше  це  перехідні  d-елементи ( насамперед,  метали  восьмої 

групи,  підгруп Купруму і  Цинку),  а  найрідше – лужні  й  лужноземельні  

метали.  Комплексоутворювальна здатність елементів однієї й тієї ж підгрупи 



зростає зі зменшенням активності металу та збільшенням його ступеня 

окиснення. 

– Атоми, молекули або іони, розташовані безпосередньо навколо 

комплексоутворювача і зв'язані з ним за рахунок додаткової валентності, 

називаються лігандами. 

– Ліганди разом з комплексоутворювачем складають внутрішню сферу 

комплексу, або внутрішню координаційну сферу, яку при написанні формули 

координаційної сполуки пишуть у квадратних дужках. Лігандами можуть 

бути нейтральні молекули (Н2О, NН3, СО), одноатомні аніони (F–, Сl–, Вr–) 

та складні кислотні залишки (СО3
2–,

 SО4
2–,

 СN–, NО2
–
). Важливою  

характеристикою  лігандів  є  їхня  координаційн ємність, або дентантність, 

яку визначають кількістю зв’язків, що утворює  ліганд  із  центральним  

атомом,  або  інакше – кількістю місць,  які  ліганди  займають  у  внутрішній  

координаційній  сфері комплексної  сполуки.  Ліганди,  які  у  внутрішній  

координаційній сфері займають одне місце, називають монодентантними (Cl
–

, Br
–
, I

–
, OH

–
),  два – бідентантними ( 2

3ÑÎ , 2

42OC ), більше – полідентантними. 

– Іони, або нейтральні частини комплексу, що не є лігандами чи 

комплексоутворювачем і не увійшли у внутрішню координаційну сферу, 

складають зовнішню сферу комплексів.  

Для характеристики просторового розміщення атомів, іонів і молекул у 

кристалічних ґратках і в комплексних сполуках застосовують поняття 

координаційного числа (КЧ). Координаційне число в кристалохімії – число 

атомів, іонів або молекул, найближчих сусідів даного атома, іона чи 

молекули в кристалічній гратці.  Координаційне число, або лігандність, у 

комплексній сполуці – число атомів лігандів, безпосередньо зв'язаних з 

центральним атомом. КЧ звичайно більше, ніж ступінь окиснення 

центрального атома і може змінюватись від 2-12. КЧ здебільшого величина 

змінна й залежить від природи, ступеня окиснення та розмірів центрального 

атома, природи лігандів, кратності зв'язку, температури, а при утворенні 

комплексів у розчині – від концентрації та природи розчинника. Аналізуючи 

координаційні числа багатьох комплексних сполук, А. Вернер зробив 

висновок, що заряд центрального атома (точніше ступінь окиснення 

центрального іона) є основним фактором, який впливає на координаційне 



число. Існує залежність між зарядом центрального атома і координаційними 

числом. 

 

Заряд центрального іона Координаційне 

число 

+1 2 

+2 4,6 

+3 6,4 

+4 8 

 

 Напівжирним шрифтом виділені координаційні числа, які трапляються 

частіше. Так, координаційне число 6 характерне для іонів: Pt
4+

 Cr
3+

 Co
3+

 Fe
3+

, 

координаційне число 4 – у комплексах - Cu
2+

 Zn
2+

  Pd
2+

  Pt
2+

,  координаційне 

число 2 -  у комплексах Ag
+
  Cu

+
.  Координаційне число є незмінна величина 

для певного комплексоутворювача, а зумовлена також природою ліганду, 

його електронними властивостями. Навіть для одних і тих самих 

комплексоутворювачів та лігандів координаційне число залежить від 

агрегатного стану, концентрації компоненті і температури розчину.  

Існує правило: Заряд комплексу визначають алгебричною сумою 

зарядів його складових частин. При цьому ступінь окиснення центрального 

атома приймають за заряд іона. Для лігандів – нейтральних молекул – заряд 

прирівнюють до нуля, а для аніонних лігандів беруть такий же заряд, як і у 

відповідного аніона. Комплекс матиме характер катіона або аніона, якщо 

сумарний заряд координованих груп не дорівнює заряду центрального іона. 

У цьому разі координаційна сполука має зовнішню сферу, або позасферні 

іони. 

Ag
+
 + 2CN

-
 → [Ag(CN)2]

–
     (+1 – 2 = –1);  

Pt
4+

 + 6Cl
–
 → [Pt(Cl)6]

2–
        (+4 – 6 = –2).  

Електронейтральні молекули не впливають на заряд комплексного йона, 

наприклад: Cu
2+

 + 4NH3 = [Cu(NH3)4]
2+

      (+2 + 0 = +2). 

2. Принципи класифікації комплексних сполук. Комплексні сполуки 

належать до найбільшого та найрізноманітнішого класу неорганічних сполук. 

Саме різноманітність комплексних сполук робить недосконалою будь-яку їх 



класифікацію. Проте можна виділити найбільш важливі принципи, покладені 

в основу різних підходів до систематики комплексних сполук. 

1. За належністю до певного класу сполук розрізняють комплексні кислоти 

Н[АuСl4], комплексні основи [Аg(NН3)2]ОН, комплексні солі К4[Fе(СN)6]. 

2. За природою лігандів: аквокомплекси [Ас(Н2О)6]Сl3; амінокомплекси 

[Аg(NН3)2]Сl; ацидокомплекси К2[РtСl6], К3[Fе(СN)6]; гідроксокомплекси 

К3[Аl(ОН)6]. 

2. За характером сумарного електростатичного заряду( за знаком заряду) 

комплексу. розрізняють комплекси трьох типів: катіонні [Сu(NН3)2]
+
Сl

–
, 

[Co(NH3)6]
3+,

 Al[(H2O)5OH]
2+,

 

аніонні [РtСl6]
2–

 ; [Fe(CN6)]
3-

 , [Zn(OH)4]
2-

; 

та нейтральні [Nі(СО)4]; [Ni(CO)4], [Co(NH3)3Cl3]. 

3. Номенклатура комплексних сполук.   

Спочатку називають комплексний катіон (або простий катіон) у називному 

відмінку, потім – простий аніон (або комплексний аніон). Якщо сполука 

неелектролітного типу, то її називають одним словом. Називаючи комплексні 

іони, насамперед вказують ліганди (L) – аніонні, нейтральні та катіонні, а 

потім центральний атом (М), не розділяючи їх. Формули комплексів 

записують у зворотному порядку [М(L+)(L0)(L–)]. 

 Назви лігандів одержують сполучну голосну – о, наприклад: Н– – 

гідридо-, F– – фторо-, О
2–

 – оксо-, О2
2–

 – пероксо-, S
2–

 – тіо-, ОН
–
 – гідроксо-, 

СN
–
 – ціано-, NСО

–
 – ціанато-, SСN

–
 – тіоціанато-, NСS

–
 – ізотіоціанато-, 

NО
2–

 – нітро-, ОNО
–
 – нітрито-, NН

2–
 – амідо-, NН

2–
 – імідо-, С2О4

2–
 – 

оксалато-, NН2(СН2)2NН
2 – 

етилендіамін-, Н2О – аква-, NН3 – амін-, СО – 

карбоніл-, NО – нітрозил-, Н
+
 – гідрогено-, Н3О

+
 – оксоно-, NН4

+
 – амоно-, 

N2Н5
+
 – гідразино-. 

 Перед лігандами зі складними назвами, які уже містять числівники, для 

позначення числа лігандів використовують помножуючі префікси біс-, трис-, 

тетракіс- і т. ін. Назви таких лігандів звичайно беруть у дужки. Якщо ліганд є 

містком між двома центрами координації, перед його назвою ставлять 

грецьку літеру μ (мю) через дефіс. Місткові ліганди називають останніми. 

Щоб уникнути двозначності, складні групи атомів у молекулі відокремлюють 

різною формою дужок у такому порядку: [{( )}].Для ілюстрації принципів 

побудови назв наведемо приклади формул і назв сполук з аніонними (а), 

катіонними (б) та нейтральними (в) комплексами: 



К[Рt(NН3)Вr5] – Калій пентабромоамінплатинат(IV); 

К[Со(NО)(СО)2(СN)] – Калій ціанодикарбонілнітрозилкобальтат(І); 

К2[Сr(NН3)(СN)2О2(О2)] – Калій пероксодиоксодиціаноамінхромат(6+); 

Fе3[Fе(СN)6]2 – Ферум(II) гексаціаноферат(III); 

б) [Сu(NН3)4](ОН)2 – тетрамінкупрум(
2+)

 дигідроксид; 

[Со(Н2О)(NН3)4Вr](NО3)2 – бромотетрамінаквокобальт(III) динітрат; 

[Со(NН3)6](SО4)Сl – гексаамінкобальт(
3+)

 хлорид-сульфат; 

в) [Сr(Н2О)3F3] – трифторотриаквахром; 

 Деякі неметали (B, Si, N, P) також можуть бути 

комплексоутворювачами.  Як ліганди можуть виступати прості (Cl
-
, Br

-
, I

-
) 

або складні (CO3
2-

, S2O3
2-

 , NO2
-
 та ін.) йони, нейтральні молекули (у 

більшості випадків полярні) – як неорганічні (Н2O, NH3, CO), так і органічні 

(NH2CH2NH2, C2H5NH2). 

4. Хімічні властивості комплексів 

Хімічні властивості комплексів в основному такі ж як у відповідних їм класів 

сполук. Особливістю є дисоціація комплексів та їх руйнування сильними 

кислотами та основами. Дисоціація відбувається ступінчасто: спочатку 

сполука дисоціює на йони зовнішньої сфери та комплексний йон (1 ступінь), 

потім комплексний йон – на комплексоутворювач та ліганди (2 ступінь), 

причому дисоціація по 2-ому ступеню незначна: 

 K3[Fe(CN)6] → 3K
+
 +[Fe(CN)6]

3-
         

[Fe(CN)6]
3-

→ Fe
3+

 + 6CN
-
. 

 Кислоти та основи руйнують комплекси за різними механізмами. У випадку 

кислот комплекс руйнується за рахунок витіснення сильнішою кислотою 

слабшої, аніон якої входить в склад комплексу як ліганд, або утворення 

сполуки з лігандами (у випадку нейтральних молекул). Можливе також 

утворення нерозчинної солі комплексоутворювача. У випадку основ процес 

полягає в утворенні нерозчинного гідроксиду комплексоутворювача. Цей 

процес проходить не завжди і залежить від константи нестійкості комплексу 

та добутку розчинності відповідного гідроксиду. 

 Na3[Ag(S2O3)2] + 4HNO3 = 3NaNO3 + AgNO3 + 2H2S2O3, 

 Na2[Cu(CN)4] + KOH = 2NaCN + Cu(OH)2 + 2KCN. 

 Реакції, в результаті яких одержують комплекси, називають реакціями 

комплексоутворення. 



6. Стійкість комплексних сполук. Частинки,  що  містяться  в  зовнішній  

координаційній  сфері, пов’язані з комплексним іоном переважно 

електростатичними силами та легко відщеплюються у водному розчині, 

тобто між комплексним іоном і зовнішньою сферою є йонний тип зв’язку. 

Дисоціацію за цим зв’язком називають первинною, і  вона відбувається за  

типом  дисоціації  сильних  електролітів,  тобто  практично  повністю. 

Наприклад, у випадку дисоціації комплексного йона  [Ag(NH3)2]
+
Cl

-
 

Кдис1
ClNHAg

NHAgCl

])([

])([][

23

23



  

У цьому разі хлорид-іони можна легко виявити за допомогою речовин, які 

утворюють з ними важкорозчинні солі. Видалити  молекули  аміаку  з  

внутрішньої  сфери  комплексної сполуки значно важче, оскільки дисоціація 

комплексного йона незначна  і  відбувається  за  типом  слабких  

електролітів.  Оборотний розпад  внутрішньої  сфери  комплексу  є  

ступінчастим,  і  його називають вторинною дисоціацією: Внутрішня 

коронаційна сфера практично не дисоціює. Тому дисоціацію іона [Ag(NH3)2]
+
 

можна представити: 

 К дис.2= 



])([

][][
2

3

2

3

NHAg

NHAg
 

Дисоціація комплексних іонів є процесом рівноважним і підпорядкована 

закону дії мас. Кількісно здатність комплексних іонів дисоціювати  у  водних  

розчинах  можна  оцінити  за  константою рівноваги, яку називають 

константою нестійкості. Наприклад, у випадку дисоціації комплексного йона  

 [Ag(NH3)2]
+
 можна виразити константою нестійкості 

Кнест= 



])([

][][
2

3

2

3

NHAg

NHAg
 

Значення  константи  нестійкості  комплексної  сполуки  залежить від її 

природи і температури. За сталої температури вона стала для конкретної 

сполуки і не залежить від її концентрації. Чим більша константа нестійкості, 

тим сильніше дисоціює комплекс на йони  у  водних  розчинах. Для  стійких  

комплексних  сполук константа нестійкості Kнест <10
–5

; якщо Kнест = 10
–5

-10
–1

 

то комплексні сполуки мають середню стійкість; а сполуки, для яких Kнест 

>10
–1

, є малостійкими.   



Дисоціація  комплексних  іонів у розчині  відбувається  ступінчасто  і 

кожному ступеню дисоціації відповідає своя ступенева константа 

нестійкості: 

[Ag(NH3)2]
+
→ [Ag(NH3)]

+
+ NH3 






])([

][)]([

23

33

NHAg

NHNHAg
Kíåñò       [Ag(NH3)]

+
→ Ag

+
+ NH3   




)]([

][][

3

0

3

NHAg

NHAg
Êíåñò  

Значення констант нестійкості різних комплексних сполук наводять у 

відповідних довідниках; за їхнім значенням можна передбачити перебіг 

реакції між комплексними сполуками. Якщо константи  нестійкості  кількох  

комплексних сполук  значно  відрізняються за значенням, то відбуватиметься 

реакція утворення комплексної  сполуки  з  меншим  значенням  константи  

нестійкості. Часто для характеристики стійкості комплексних сполук 

використовують константу стійкості, яка є оберненою величиною до 

константи нестійкості:   Кст=1/Кнест 

і характеризує рівновагу процесу комплексоутворення 

 У водних розчинах комплексні сполуки дисоціюють за типом сильного 

електроліту на прості та комплексні йони. В свою чергу комплексні йони у 

водному розчині дисоціюють як слабкі електроліти. 

    mLMeMeL np
m . 

 Міцність комплексних йонів характеризується константами нестійкості 

комплексу. 

                                                  
   
  p

m

mn

H
MeL

LMe
K

 
 ,                                         (9.1) 

де  nMe  - рівноважна концентрація йонів комплексоутворювача;  

 L  - рівноважна концентрація йонів ліганду в ступені, що дорівнює 

координаційному числу – m;   p

mMeL  - рівноважна концентрація 

комплексного йона в розчині; р – заряд комплексного йона. 

 Комплексний йон тим стійкіший, чим менша його константа 

нестійкості. Величини констант нестійкості залежать від природи комплексу 

і температури. 

 Реакції окиснення – відновлення також мають велике значення у 

хімічному аналізі. До них відносяться реакції, в яких відбувається перехід 

електронів від йонів або атомів одних речовин до інших. 



 Кількісною характеристикою реакцій окиснення – відновлення є 

окисно–відновний потенціал. На електродний потенціал окисно – відновної 

системи впливають активності (концентрації) окисної і відновної форми, 

температура і, в багатьох випадках, рН середовища. Залежність електродного 

потенціалу (φ) від цих факторів виражає рівняння Нернста 

                              
.

.ln
відн

окo

a

a

nF

RT
                                              (9.2) 

де φ
о
 – стандартний окисно – відновний потенціал даної системи, В; F – стала 

Фарадея ( 96484 Кл/моль ); R – універсальна газова стала ( 8,31 Дж/моль∙К ); 

n – кількість електронів, що беруть участь в електродному процесі; .окa  і 

.віднa  - активності окисної і відновної форм системи. Т – абсолютна 

температура, К; 

 Якщо в рівнянні Нернста замість буквених позначень внести їх числові 

значення, взяти температуру 298К, замінити натуральний логарифм 

десятковим, то одержимо рівняння Нернста, зручне для розрахунків 

потенціалу окисно – відновної системи 

                               
.
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окo

a
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 Для розбавлених розчинів активність окисної та відновної форм можна 

замінити їх рівноважними концентраціями. Тоді рівняння Нернста матиме 

вигляд 

                       
.

.lg
059,0
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 Для металевих редокс – систем on MeenMe   розрахункова формула 

виглядає наступним чином 

        nMe
o a

n
lg

059,0
   або     no Me

n
lg

059,0
 .                  (9.5) 

 У випадках, коли оксигенвміщуюча окисна форма переходить у 

відновну за участю йонів гідрогену, треба при розрахунках потенціалу 

враховувати рН середовища 
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  ,             (9.6) 

де ,.окa  ,.віднa  ,.окС  .віднС  - відповідно активності і концентрації окисної та 

відновної форм системи; ,Ha ,HС  - відповідно активність і концентрація 



йонів гідрогену в розчині, m – число йонів гідрогену, що приймають участь у 

реакції. 

 Потенціал водневого електрода визначається за рівнянням 

  HH
H

H paa 059,0lg059,0

2

2  або    pHH
H

H 059,0lg059,0

2

2  
 ,      (9.7) 

де Ha ,   H   -  відповідно активність і концентрація йонів гідрогену в 

розчині;  ,Hpa  pH  - відповідно показник активності йонів гідрогену і 

водневий показник. 

 Електрорушійну силу гальванічного елемента можна обчислити за 

формулою 

                                                      AKE    ,                                                  (9.8) 

де K   і  A   - відповідно потенціал катода і анода, В. 

 Електрорушійну силу концентраційного елемента, що складається з 

двох однакових електродів, занурених у розчини одного і того самого 

електроліту різної концентрації, можна визначити за рівнянням 

                                                
2

1lg
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E  ,                                                     (9.9) 

де 1a   і  2a   - активності йонів металу в розчинах за умови, що 1a  > 2a . 

 Константу рівноваги окисно – відновної реакції розраховують за 

рівнянням 
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 ,                                             (9.10) 

де о
ок. , о

відн.
  - стандартні потенціали окисника і відновника, В; n – кількість 

електронів, що приймає участь в окисно – відновній реакції. 

 

Розв’язування типових задач 

          Задача 1. Визначте, як зміниться концентрація йонів  2Co  в 0,1М 

розчині    243 CINHCo , якщо до нього додати 1М розчин аміаку. 6105,8 HK . 

 Розв’язування. Дисоціація комплексної сполуки    243 CINHCo  

відбувається за схемою 

      
 CINHCoCINHCo 2

2
43243 , 

   3

22

43 4NHCoNHCo  
. 



 Константа нестійкості комплексного йону має вигляд 

   

   
 


2

43

4
3

2

NHCo

NHCo
KH . 

 

Якщо прийняти, що дисоціює x  комплексних йонів    2
43NHCo , то  

при цьому утворюється x  йонів 2Co  і 4 x  3NH . Оскільки ступінь дисоціації 

комплексу мала, то можна вважати, що     1,0
2

43 


NHCo  моль/л.  

Тоді                                       
 

1,0

4
4

xx
KH


 . 

Звідси 

  25
6

5
4

2 102
256

1,0105,8

4

1,0 


 





 HK
Cox моль/л. 

Якщо до розчину комплексної сполуки додати 1М розчин 3NH , то 

 
1

42

10

1



 


Co
KH , а    7

16

4

1
2 105,8

1

10105,8

1

10 


 





 HK
Co моль/л. 

         Після додавання до розчину комплексної сполуки 1М розчину 3NH ,  

дисоціація комплексного йону знизилась. Концентрація йонів 2Co  

зменшилась у  23530
105,8

102

7

2










 разів. 

 

  Задача 2. Визначте константу рівноваги і напрямок реакції  

     
3323232 222 NOFeHgNOFeNOHg  . 

Розв’язування. В реакції приймають участь дві електрохімічні системи: 

,22
2

HgeHg     Bo

Hg

Hg
79,0

2
2




 , 

,32 eFeFe      Bo

Fe
Fe

77,0

2

3





 . 

 Константу рівноваги окисно – відновної реакції розрахуємо за 

рівнянням (4.10) 

   
678,0

059,0

277,079,0

059,0
lg ..
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n

K

о
відн

о
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. 

Звідси                                     76,410 678,0
. рівнK . 



Оскільки константа рівноваги незначно відрізняється від одиниці, то система 

знаходиться близько до рівноважного стану, злегка зсунутому в бік продуктів 

реакції.  

 

          Задача 3. Визначте, чи буде утворюватись осад Аргентум йодиду, якщо 

до 0,1М  розчину   2CNAgK  додати 16,6г KJ ? 21101 HK ; 17103,8 AgJДР . 

Розв’язування. Комплексна сполука дисоціює за схемою 

                                    22 CNAgKCNAgK , 

                                                


 CNAgCNAg 22 . 

Константа нестійкості комплексного йону має вигляд 

   
   

 


2

2

CNAg

CNAg
KH . 

Якщо дисоціює x  комплексних йонів   2CNAg , то утворюється x  

йонів Ag
+
 і  2 x  йонів CN . Оскільки ступінь дисоціації комплексу мала, то 

можна вважати, що концентрація йонів    2CNAg =0,1моль/л. Тоді 

 
1,0

2
2

xx
KH


 . 

 Звідси 

  83

121

3 109,2
4

10101

4

1,0 


 





 HK
Agx моль/л. 

Розрахуємо кількість молей доданої солі KJ  

моль
M

m
n

KJ

KJ

KJ 1,0
166

6,16
 . 

Оскільки KJ - сильний електроліт, то     1,0 KJJ моль. Осад AgJ  буде 

випадати, якщо     AgJДРJAg   . 

    1798 107,8109,21,0109,2   JAg . 

 Так як знайдена величина більша за добуток розчинності AgJ , то осад 

утворюється. 

          Задача 4. Визначте потенціал окисно-відновної пари AgAg / в 

насиченому розчині Аргентум йодиду , а також після додавання в розчин 



3,32г/л Калій йодиду. Поясніть причини зміни потенціалу. 17103,8 AgJДР ; 

Bo

Ag
Ag

799,0 . 

Розв’язування. Потенціал срібного електрода зануреного у насичений 

розчин Аргентум йодиду розрахуємо за рівнянням Нернста (4.5) 

   Ag

Ag
Ag

Ag
Ag lg059,00 . 

Концентрацію йонів Ag  у розчині розрахуємо, виходячи з добутку 

розчинності AgJ . 

     JAgДРAgJ . 

  JAgAgJ , оскільки      JAg , то 

  917 101,9103,8   AgJДРAg моль/л. 

Тоді 

325,0101,9lg059,0799,0 9  


Ag
Ag

 В. 

Після додавання у розчин солі KJ  концентрація йонів J  буде 

дорівнювати концентрації розчиненої солі з однойменним аніоном, що 

становитиме 

2102
166

32,3 
KJ

KJ
KJ

M

m
n моль. 

 З добутку розчинності AgJ  знайдемо концентрацію йонів Ag  
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17

1015,4
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J

ДР
Ag

AgJ
моль/л. 

Тоді 

0495,01015,4lg059,0799,0 15  


Ag
Ag

 В. 

 

Потенціал електрода різко зменшується,  переходячи в негативну 

область, за рахунок зменшення ступеня дисоціації малорозчинної сполуки 

завдяки додаванню солі з однойменним йоном. 

 

 



Теоретичні запитання.  

Рівень 1. (оцінка «3») 

1.  Координаційне число комплексоутворювача-платини(II) дорівнює 

чотирьом. Напишіть формули комплексних сполук: 

а) PtCl2
. 
KCl.

.
H2O;           б)    PtCl2

. 
2KCl;                  в)   PtCl2

.
2NH3;  

 г)  PtCl2
.
4NH3;                 д)   Ptl2

.
4NH3. 

2. Визначіть ступені окиснення    комплексоутворювачів у даних комплексах, 

назвіть їх:  а) [HgI4]
2-

; б) [Ag(NH3)2]
+
 ; в) [AgS2O3]

-
; г) [Cd(NH3)2Cl2];   

д) [Pt(SO3)4]
6-

;
 
е)  [Al(H2O)4 (OH)2]

+
; є) [PtCl(NH3)2]

+ 
;  ж)  [Co(CNS)2(NH3)4]

+
. 

3.  Напишіть рівняння дисоціації сполук (1-а та 2-а стадії): 

а) (K4[Fe(CN)6];  б) [Cr(NH3)6]SO4;    в) [NiCl(NH3)5]Cl;   г) [AgS2O3]NO3. 

4.  Якими  методами  користуються  для  пояснення  природи  хімічного 

зв’язку у комплексних сполуках? 

5.  У вашому розпорядженні є такі іони та нейтральні молекули: Na
+
, Cu

2+
, 

OH
-
, Cl

-
, NH3. Користуючись лише ними напишіть 4 приклади комплексних 

сполук. Вкажіть у них комплексоутворювач, координаційне число (КЧ), 

внутрішню та зовнішню координаційну сферу. 

Рівень 2. (оцінка «4») 

1. Написати вирази для визначення константи стійкості нестійкості для таких 

комплексних сполук: а)  Na3[Ag(S2O3)2]; б) [NiCl(NH3)5]Cl 

2. Написати вирази для визначення константи стійкості нестійкості для таких 

комплексних сполук: а)  PtCl(NH3)2]Cl; б) [Pt(SO3)4](SO4)3. 

3. Назвіть комплексні сполуки, визначіть  елемент-комплексоутворювач, 

його координаційне число, ліганди, внутрішню та зовнішню координаційну 

сферу: 

a)       [PtCl(NH3)2]Cl                      е)   [CoCl3(NH3)3] 

б)      [Co(NO2)2(NH3)4]Cl              є)   [Cu(CNS)2(NH3)2] 

в )      K2[PrCl6]                               ж)  [PrCl2(NH3)2] 

г )      [Ir(NH3)5(H2O)]Br3                        з )   [Co(NO2)3(NH3)3]    

д )     [CrPO4(NH3)3]                                    і )   [PdCl2(NH2OH)2]. 

4.  Запишіть  вирази  ступеневих та  сумарної констант  нестійкості  для таких 

комплексів: [Ag(CN)2]
–
, [Cu(NH3)4]

2+
, [CoF6]

3–
 , [PtCl4]

2–
 

5.  Які типи комплексних сполук ви знаєте? Наведіть приклади.  

Рівень 3 (оцінка»5») 

 



1.  Напишіть формули комплексних сполук: 

а) пентаамінтіоціанатокобальт(Ш) нітрат; б) аквапентаамініридій(Ш) іодид; 

в) барій діамінтетратіаціанатохромат(Ш); г) натрій гексаціанохромат(Ш); 

д) магній гідроксотрифлуороберилат;  е) діамінтетраіодоплатина. 

2.Дописати подані схеми хімічних реакцій: 

а) PtCl(NH3)2]Cl + AgNO3→                     д) [Pt(SO3)4](SO4)3 +
  
  BaCl2→    

б) [ClBr(NH3)5]SO4  + BaCl2→                  е) [PtCl(NH3)2]SO3 + HCl → 

в) [Ir(NH3)5(H2O)]Br3 + AgNO3→             є) K4[Fe(CN)6]  + Al2(SO4 )3  →                        

г) K4[Fe(CN)6]  + Al2(SO4 )3  →                ж)   K2[PrCl6]  + HNO3  →  

3. Дописати подані схеми хімічних реакцій: 

а) Na3[Ag(S2O3)2] + 4HNO3 = 3NaNO3 + AgNO3 + 2H2S2O3, 

б) Na2[Cu(CN)4] + KOH = 2NaCN + Cu(OH)2 + 2KCN. 

4. Для комплексних сполук: а) [NiCl(NH3)5]Cl; б) [Cu((NH3)4](ОН)2;  

в) K2[PrCl6]  вкажіть комплексоутворювач, ліганди, координаційне число 

(КЧ), внутрішню та зовнішню координаційну сферу. 

5. Охарактеризувати реакції окиснення-відновлення 

Задачі для самостійної роботи 

Рівень 1. (оцінка «3») 

1. Визначте концентрацію йонів 2Ni в розчинах: а) M1,0 2NiCI ; б) M1,0  

   263 CINHNi ; в) M1,0     263 CINHNi   в присутності M1  розчину 3NH . 

9106 HK . 

2. Константа нестійкості йонів   2CNAg  складає 21101  . Визначте 

концентрацію йонів Ag  в M210 розчині   2CNAg , а також після додавання 

до цього  розчину M210 KCN . Пояснить різницю. 

3. Розрахуйте константу нестійкості йонів     3

43NHAu , якщо електрорушійна 

сила гальванічного елемента   Au  /    3

43NHAu M1,0 // M1,0 3AuCI / Au дорівнює 

B067,0 . 

4. Обчисліть концентрацію іонів 2Cd  в M210  розчині   42 CNCdK  в 

присутності 6,5г/л KCN . 17104,1 HK . 

5. Мідний електрод занурений в M1,0  розчини: а)   CINHCu 23 ; б)   2CNCuK ; 

в)  2CuCINa . Константи нестійкості цих комплексних сполук відповідно 



дорівнюють 111038,1  , 24101  , 61047,4  . Визначте потенціал електрода в 

кожному розчині. B
Cu

Cu
521,00  . 

Рівень 2. (оцінка «4») 

1. Визначте, чи буде утворюватись осад Аргентум хлориду, якщо до M1,0  

розчину    323 NONHAg  додати 0,1моль хлорид-іону? 101078,1 AgCIДР , 

8108,6 HK . 

2. Визначте, чи буде випадати осад AgBr , якщо до M1,0 розчину 

   323 NONHAg , який вміщує 0,1моль/л  3NH , додати 0,01моль/л KBr .  

8108,6 HK ; 13103,5 AgBrДР . 

3. Визначте, чи випаде осад Аргентум броміду, якщо до 0,01М розчину 

  2CNAg додати 0,1М KBr ? 13103,5 AgBrДР ,  21101 HK . 

4. Скільки молей аміаку повинен вміщувати 1л 0,1М розчину    323 NONHAg , 

щоб при додаванні до цього розчину г745,0 KCI   не утворювався осад AgCI ? 

101078,1 AgCIДР , 8108,6 HK . 

5. Розрахуйте масу йонів 2Co , що вміщує 1л 0,1М  розчину     263 CINHCo . 

51025,1 HK . 

6. Розрахуйте константу рівноваги реакції HJAsOHOHHAsOJ 22 43222   

при 1pH  і 9pH  та визначте, в який бік зсунута рівновага цієї реакції. 

B

AsO

AsO
56,00

2

3
4




 ; B
J

J 536,00

2
2




 . 

Рівень 3 (оцінка»5») 

1. Розрахуйте потенціал напівреакції  HAsOH 243 OHHAsO 22 2  при 

1pH ,  
л

мольAsOH 2

43 10 ;  
л

мольHAsO 1

2 10 . Bo

AsO

AsO
56,0

2

3
4




 . 

2. Розрахуйте потенціал напівреакції   OHAsOOHAsO 42 22

3

4  при рН=9, 

 
л

мольAsO 23

4 10  ;  
л

мольAsO 1

2 10   та  визначте окисно-відновну здатність 

цієї системи. Bo

AsO

AsO
56,0

2

3
4




 . 

3. Напишіть йонно-електронне  рівняння окисно-відновної пари 

4MnO / 2Mn  

та розрахуйте потенціал цієї пари при рН=1,  
л

мольMnO 2

4 10  ,  



 
л

мольMn 12 10  . Якими властивостями володіє дана система в окисно-

відновних реакціях? Bo

Mn

MnO
51,1

2
4




 . 

4. Складіть йонно-електронне рівняння окисно-відновної пари 

4MnO / 2MnO  та 

визначте потенціал цієї пари при 7pH ;  
л

мольMnO 1

4 10  ; Bo

MnO

MnO
6,0

2

4

 . 

5. Складіть йонно-електронне рівняння окисно-відновної пари 2

4CrO /  3OHCr  

та визначте потенціал цієї пари при 9pH ,  
л

мольCrO 12

4 10  ; 

 

Bo

OHCr
CrO

13,0

3

2
4

 . 

 

Довгострокові завдання 

1. Визначте добуток розчинності Аргентум хлориду, якщо електрорушійна 

сила елемента AgAgCIKCIMaHHPt нас /,//)10(/, .
1

2
   дорівнює B132,0 . 

Bo

Ag
AgCI 224,0 . 

2. Розрахуйте добуток розчинності Аргентум хлориду, якщо електрорушійна 

сила гальванічного елемента AgAgNOMKCIAgCIAg нас /,1,0//,/ 3. , рівна B223,0 . 

Bo

Ag
AgCI 224,0 , Bo

Ag
Ag

799,0 . 

3. Електрорушійна сила гальванічного елемента PtHSOHNiSONi ,//// 2424 , 

дорівнює B309,0 . Визначте активність йонів 2Ni , якщо концентрація іонів 

H  становить 1моль/л. B
Ni

Ni
23,00

2  . 

4. Визначте потенціал окисно-відновної пари 

4MnO / 2Mn  при 7pH ,  


4MnO

a 10
-1

моль/л, 2Mn
a 10

-2
моль/л, Bo

Mn

MnO
54,1

2
4




 . 

5. Визначте кислотність середовища, якщо потенціал окисно-відновної пари 



4MnO / 2Mn  при 2Mn
a 10

-1
моль/л; 

4MnO
a 10

-4
моль/л, дорівнює B778,0 . 

B
Mn

MnO
54,10

2
4




 . 

6. Розрахуйте потенціал срібного електрода, зануреного в насичений розчин 

AgJ , що вміщує йодид-іони, активність яких дорівнює 1моль/л. 

B
Ag

Ag
799,00  , 17103,8 AgJДР . 



7. Електрорушійна сила гальванічного елемента, що складається з 

платинового та насиченого каломельного електродів, занурених у розчин з 

йонами  2Fe  та 3Fe , дорівнює B558,0 . Знайдіть співвідношення 




2

3

Fe

Fe

a

a
.  

B
Fe

Fe
77,0

2

3
0 



 , Bкал 2438,00
.  . 

8. Визначте, чи буде випадати осад Аргентум йодиду, якщо до  M1,0  

розчину   2CNAgK  додати 16,6г KJ ? 21101 HK ,  17103,8 AgJДР . 

9. Розрахуйте електрорушійну силу і константу рівноваги реакції, що 

протікає в гальванічному елементі     SnMSnMZnZn /01,0//01,0/ 22  . 

B
Zn

Zn
763,02

0  , B
Sn

Sn
140,02

0  . Напишіть рівняння реакції. 

10. Розрахуйте константу рівноваги  реакцій, в яких уперед необхідно 

підібрати коефіцієнти:  

 а) OHFeHOFe 2

3

2

2   , B
Fe

Fe
77,0

2

3
0 



 , B
OH

O 229,1
2

2

0  ;        

б)   HSOMnOOHOSMn 2
442

2
82

2 , Bo

Mn

MnO
54,1

2
4




 , Bo

SO

OS
0,2

2
4

2
82




 . 

11. Для реакції   HJAsOHOHHAsOJ 222 43222
 розрахуйте  константу 

рівноваги при 2pH  і 8pH , прийнявши концентрації окисної та відновної 

форм однаковими. Вкажіть напрям реакції за даних умов. 

 Bo

AsO

AsO
56,0

2

3
4




 ;   Bo

J

J 536,0
2

2




 . 

12. Для реакції OHBrHBrOBr 223 36    розрахуйте константу 

рівноваги при  1pH  і 10pH , прийнявши концентрації окисної та відновної 

форм однаковими. Вкажіть в який бік зсунута рівновага цієї реакції за даних 

умов?  B
Br

BrO
52,10

2

3

 ,  B
Br

Br 087,10

2
2




 . 

13. Розрахуйте потенціал водневого електрода, зануреного: а) в чисту воду; 

б) в розчин з 5,3pH ; в) в розчин з 11pH . 

14. Розрахуйте потенціал водневого електрода, зануреного: а) в M5,0  розчин 

етанової кислоти 

5
, 1074,1 HAcДK ; б) в %10  розчин Кдис (HCN=6,2

.
10

−10
), Кдис; в) в розчин, 1л 

якого вміщує 5,61г КОН. 

 



Лекція 10-11. Фізико-хімічні методи аналізу 

План 

1. Інструментальні методи  аналізу 

2. Класифікація методів аналізу: хімічні (класичні), фізичні і фізико-хімічні. 

3. Особливості фізико-хімічних методів аналізу (ФХМА). Класифікація 

ФХМА 

4. Фізико-хімічні методи аналізу неорганічних речовин.  

5. Особливості та галузі використання ФХМА, їх класифікація та 

характеристика.  

6. Поняття аналітичного сигналу. Прямі та непрямі методи. 

7. Основні методи розрахунку концентрацій у фізико-хімічних визначеннях. 

8. Оптичні методи аналізу. 

 

Особливості інструментальних методів аналізу На даний час 

виконання кількісних визначень ваговим і об'ємними (хімічними) методами 

іноді пов'язані з певними труднощами, головними з яких є: а) необхідність 

використання значних кількостей речовини для аналізу; б) необхідність 

попереднього виділення компоненту, що аналізується, із зразка; складних 

об'єктів; в) відносно невелика чутливість, яка обмежує застосування 

класичних методів для аналізу малих кількостей елементів чи сполук; г) 

великі затрати часу і праці (особливо у гравіметрії) на проведення повного 

аналізу. Більшість інструментальних методів позбавлені усіх або принаймні 

частини названих недоліків. Вони визначаються підвищеною у порівнянні з 

класичними методами чутливістю і вибірковістю. Тому для аналізу у цих 

випадках потрібна незначна кількість матеріалу, а вміст визначає мого 

елемента у зразку може бути надзвичайно малою. При виконанні аналізу 

ФХМА або фізичними методами в багатьох випадках відповідає необхідність 

відділення досліджуваних компонентів від інших складових зразка, часто для 

проведення аналізу витрачається усього кілька хвилин. Таким чином, 

інструментальні методи аналізу вирізняються експресністю, вибірковістю, 

чутливістю. Сфери застосування інструментальних методів. 1) вони 

незамінні при аналізі мікрокількостей речовин (вміст яких в межах 10
-9

 – 10
-10 

%) . В цих випадках хімічний аналіз дає великі похибки, або ж взагалі 

нечутливий. Одержання ж аналітичних концентратів не завжди можливі. 2) 

немає альтернативи інструментальним методам, коли вміст визначуваного 



компоненту великий, але сама проба матеріалу незначна. 3) ці методи 

корисні при необхідності швидкого аналізу продуктів і проміжних речовин 

безперервних виробництв (металургія, нафтохімія, біотехнологія). В цих 

випадках експрес-аналіз дозволяє за результатами його зробити корекцію 

параметрів технологічного процесу. До того ж, інструментальні методи 

аналізу, на відміну від хімічних, легше піддаються автоматизації, 

комп’ютеризації і здійсненню зворотного зв'язку, тобто авторегулювання 

технологічного процесу. 4) деякі з методів, в основному фізичних, 

дозволяють вивчати склад об'єкту без його руйнування, що вигідно відрізняє 

їх від хімічних методів аналізу. (ІЧ-спектроскопія рентгенівський МА). Це 

важливо при аналізі коштовних об'єктів, таких як коштовні камені, ювелірні 

вироби, картини, скульптури, історичні реліквії. Широке застосування 

інструментальних методів у жодному разі не знижує ролі класичної 

аналітичної хімії. 1) вона є підґрунтям більшості ФХМА. Так, 

електроваговий метод можна віднести і до гравіметрії. Відмінність полягає в 

тому, що садження проводиться не хімічним, а електрохімічним методом. 

Кондуктометричне або ж потенціометричне титрування відрізняється від 

класичного лише способом визначення точки еквівалентності. Вся ж 

теоретична база титриметрії, як і відповідне обладнання залишається тим же. 

Класифікація методів аналізу Окрім традиційного поділу хімічного аналізу 

на кількісний і якісний існує класифікація самого кількісного аналізу. Ці 

методи можуть розділені на три великі групи: хімічні (класичні), фізичні і 

фізико-хімічні. Але багато з фізичних і ФХМА використовують і для 

якісного аналізу. Найпростішим прикладом є якісне полум'янометричне 

визначення катіонів лужних і лужноземельних металів, з чим ми стикались 

під час вивчення аналітичних властивостей катіонів лужних, 

лужноземельних та деяких інших металів.   

Газовий аналіз. Особливі властивості газів – відсутність поверхні 

розділу між ними – обумовлюють і особливу техніку роботи при аналізі газів, 

а також у тих випадках, коли в результаті аналізу утворюються газоподібні 

речовини. Відбір проби і хід аналізу газів потребує окремих прийомів, 

відмінних від прийомів аналізу рідких і твердих речовин. Тому аналіз газів і 

пов'язаних з цим питань є окремий розділ кількісного аналізу. У цій групі 

методів аналізу слід розрізняти аналіз газів і газооб'ємний методи.. Аналіз 

газів являє собою визначення окремих компонентів в газових сумішах. Так 



вміст СО2 в суміші газів визначають шляхом поглинання його зваженим 

попередньо поглиначем, який містить КОН (луг). При реакції:                             

2КОН +СО2 = К2СО3 + Н2О збільшення маси відповідає масі СО2. Так при 

визначенні вмісту SO2 останній пропускають через титрований розчин йоду, 

при цьому відбувається реакція: SO2 + I2 + 2H2O = H2SO4 + 2I
-
 + 2H

+
  

Потім залишок I2 відтитровують розчином Na2S2O3. Газооб'ємні методи 

або газоволюметрія належать, власне до першої групи методів. Вони 

полягають у переведенні компоненту, що визначається, в газоподібну 

сполуку, після чого виміряють об'єм цього продукту реакції. 

Аналітичні методи можна умовно поділити на класичні та інструментальні. 

Класичні методи використовують для розділення преципітацію, екстракцію і 

дистиляцію та для кількісного аналізу за кольором, запахом або 

температурою плавлення. Кількісний аналіз проводиться зважуванням або 

вимірюванням об'єму. Інструментальні методи використовують певне 

обладнання для вимірювання певних фізичних величин, наприклад, адсорбції 

світла, флуоресценції або електропровідності. Розділення проводиться за 

допомогою хроматографії або електрофорезу. Сучасні методи хімічного 

аналізу здебільшого інструментальні. Більшість хіміків спеціалізується на 

певному типі інструменту. Академічні дослідження зосереджені або на 

пошуку нових застосувань або на розробці нових методів аналізу. Ті методи 

та інструменти, які вже розроблені, часто стандартизують, щоб можна було 

проводити порівняння з іншими дослідженнями впродовж значного періоду. 

Особливо це важливо для промислового контролю якості, для 

криміналістики та для досліджень в області контролю довкілля. Аналітична 

хімія відіграє дедалі більшу роль у фармацевтиці, де крім аналізу якості, її 

методи використовуються для розробки нових ліків, особливо там де 

розуміння дії ліків на пацієнта особливо критичне 

Фізичні методи аналізу – методи аналізу за допомогою яких визначають 

склад досліджуваних речовин не використовуючи хімічні реакції. До них 

належать методи, що базуються на дослідженні оптичних, електричних 

механічних, магнітних властивостей. Сюди можна віднести: 

1) спектральний метод аналізу – дослідження спектрів випускання або 

поглинання досліджуваної речовини; 

2) люмінесцентний (флуоресцентний) – спостереження світіння дослідженої 

речовини під дією ультрафіолетових променів; 



3) рентгеноструктурний; 

4) мас - спектрометричний; 

5) визначення густин розчинів (денсиметрія). 

Хімічні методи аналізу. 

В якісному аналізі для встановлення складу досліджуваної речовини до нього 

додають інші речовини, які будуть викликати такі хімічні перетворення, які 

супроводжуватимуться утворенням нових сполук, які будуть мати специфічні 

фізичні ознаки (осад, газ, колір, тепло та світло). Такі хімічні перетворення 

називають якісними реакціями.  

Методи хімічною аналізу за основними типами хімічних реакцій: 

1) реакції осадження; 2) реакції утворення комплексних сполук; 3) реакції 

окислення-відновлення; 4) реакції кислотно-основної взаємодії. 

У хімічному аналізі реакції різних типів часто поєднуються між собою. 

Наприклад, реакція між сульфатом міді й йодидом калію 2CuSO4 + 4KI = 

2CuI + I2 + 2K2SO4 

одночасно є окислювально-відновною і хімічною реакцією першого типу.  

1. Реакції осадження є основою різних методів розділення, концентрування і 

визначення окремих іонів або елементів. 

Методи розділення:  

- хроматографічний аналіз (полягає у тому, що розчин складної суміші 

неорганічних або органічних речовин пропускають через колонку, заповнену 

адсорбентом, внаслідок чого суміш розділяється на окремі компоненти). 

Методи концентрування:  

- співосадження (полягає у тому, що осад при утворенні захоплює з розчину 

сторонні розчинні речовини). Використовується для вилучення з великого 

об’му розчину невеликих кількостей елементів, що визначаються, і для 

відділення останніх від основного компонента проби. 

Методи виявлення і визначення: 

- гравіметричний метод (полягає у тому, що визначувані іони вилучають з 

розчину у вигляді малорозчинної сполуки добавлянням певного реактиву, за 

масою осаду обчислюють кількість елемента або іона). 

2.Реакції утворення комплексних сполук.
 

Методи розділення і концентрування: 

 - метод екстракції (метод розділення, який полягає в переведенні 

комплексної сполуки певного елемента з водного розчину в шар органічного 



розчинника). Застосовується переважно для переведення в органічний 

розчинник сполук комплексного характеру. 

Методи виявлення і визначення: 

- фотометричний метод (вимірювання інтенсивності забарвлення 

комплексних сполук, що утворюються при взаємодії визначуваних іонів з 

неорганічними або органічними реактивами; 

- гравіметричний аналіз; 

- титриметричний аналіз (до розчину визначуваних іонів добавляють точно 

еквівалентну кількість розчину реактиву відомої концентрації, вимірюється 

об’єм розчину реактиву і за рівнянням хімічної реакції обчислюють кількість 

визначуваних іонів). 

Основи якісного аналізу. 

В якісному аналізі для встановлення хімічного складу речовини 

використовують характерні ознаки досліджуваної сполуки. При дослідженні 

складу речовин не обов’язково виділяти складові компоненти в чистому 

вигляді. Такий метод виявлення компонентів в чистому вигляді мало 

використовуються, бо він дуже громіздкий і дорогий. Тому краще виявляти 

іони. Деяких речовин.  

Метою кількісного аналізу є встановлення кількісних співвідношень між 

основними компонентами. Результати якісного та кількісного аналізу дають 

змогу встановити хімічну формулу природних та синтезованих речовин. 

Залежно від природи досліджуваних сполук розрізняють аналітичну хімію 

неорганічних та органічних сполук. Цей поділ зумовлюється тим, що при 

розчиненні неорганічних сполук розчинниками в більшості випадків 

виступає вода, розчини кислот або лугів. Отриманий розчин буде містити, як 

катіони, так і аніони придатні для наступних досліджень. Для цього 

використовують реагенти, які взаємодіють з досліджуваними речовинами 

досить швидко і в більшості випадків такі реакції відбуваються практично до 

кінця. Фізико – хімічні методи аналізу  - основані на визначенні фізичних 

явищ, які відбуваються при хімічних реакціях, що супроводжуються змінами 

кольору розчину, інтенсивності забарвлення (колориметрія), 

електропровідності (кондуктометрія). 

Особливості фізико-хімічних методів аналізу (ФХМА). Класифікація 

ФХМА. В результаті розвитку нових галузей науки, техніки існуючі ХМ не в 

змозі задовільнити зростаючі запити аналітичної практики, знизити межу 



виявлення до 10
-5

-10
-10

%. ХМ  АХ (класичними – гравіметрією чи 

титриметрією) визначити настільки малі кількості неможливо. ХМА 

дозволяя-ють визначати якісний компонентний склад речовин з межею 

виявлення 10
-3

-10
-5

 %. ХМА використовують просте обладнання,  ла 

вимагають застосування великої кількості ручних операцій і тривають довгий 

час (від десятків хвилин до декількох годин), слабко піддаються 

автоматизації. Кількісний аналіз речовин, вміст яких не перевищує 0,01%, 

практично неможливий. ФХМА більш чутливі порівняно з ХМА. Висока 

чутливість ФХМА робить їх незамінними у виробництві речовин високої і 

надвисокої чистоти, абсолютно необхідних сучасній науці і техніці, вони 

можуть забезпечити достатньо надійне визначення домішок у кількості 10
-8

-

10
-10

%. ХМ можна визначити концентрацію речовини 10
-5

 моль/л, то для 

деяких ФХМА визначуваний мінімум менший приблизно на 5 порядків (10
-9

-

10
-10

 моль/л). При аналізі об'єктів навколишнього середовища і екологічному 

контролі діючих виробництв необхідно проведення аналізу великої кількості 

проб повітря, стічних вод, відходів виробництва. Це вимагає розробки 

експресних автоматизованих методів аналізу. Тут також допомагають 

ФХМА, другою важливою перевагою яких є їх експресність, а також 

швидкість, з якою проводиться визначення: в багатьох випадках – це 

секунди, за які можна оцінити положення стрілки на шкалі пристрою. Багато 

приладів дозволяють автоматизувати аналіз або деякі його стадії: 

автоматичні газоаналізатори контролюють склад повітря в шахтах; 

автоматизований газохроматографічний аналіз в нафтохімічній, 

коксохімічній і інших галузях промисловості. Фізико-хімічні методи 

дозволяють провести аналіз на відстані: яскравий приклад–аналіз місячного 

грунту рентгено-флуоресцентним приладом безпосередньо на Місяці. Інколи 

виникає необхідність аналізувати об'єкт без руйнування (без відбирання 

проби) ФХМА може бути виконаний без руйнування досліджуваного зразка 

(недеструктивний аналіз), що має велике значення для криміналістики, 

медицини. Не завжди потрібно визначати середній склад об’єкта, а потрібний 

склад в деяких точках на поверхні чи в об'ємі об'єкта (локальний аналіз). 

Цей аналіз має значення в матеріалознавстві і інших областях, де склад 

окремих включень визначає якість матеріалу, а також в мінералогії, 

археології, криміналістиці. Цим вимогам також найбільш повно відповідають  

(ФХМА).  



Поняття аналітичного сигналу. Прямі та непрямі методи. Всі аналітичні 

методи грунтуються на отриманні і вимірюванні аналітичного сигналу – 

будь-якого прояву хімічних або фізичних властивостей речовини, який 

можна використовувати для встановлення якісного складу досліджуваного 

об’єкту чи для кількісної оцінки його компонентів. За походженням 

аналітичного сигналу всі методи можна розділити на хімічні, фізико-хімічні і 

фізичні, хоча чіткої межі між хімічними і фізико-хімічними, фізико-

хімічними і фізичними методами немає. Відмінність ФХМА від хімічних 

методів полягає і в тому, що для одержання видимого аналітичного сигналу 

використовують прилади, які перетворюють яку-небудь властивість хімічної 

системи в переважно електричний сигнал, який легко зареєструвати 

вимірювальними приладами або записати у вигляді графіків на паперових 

носіях чи дисплеях. Фізико-хімічні методи аналізу поділяються на 2 групи: 1. 

Власне ФХМА які грунтуються на вимірюванні фізичних або фізико-

хімічних властивостей (параметрів) системи при проведенні хімічної реакції 

з об'єктом аналізу. 2. Фізичні методи аналізу, які грунтуються на 

вимірюванні фізичних властивостей (параметрів) системи без проведення 

хімічних реакцій. Отже, головна відміна полягає в тому, що фізико-хімічні 

методи грунтуються на хімічних реакціях. Класифікація ФХМА основана 

на спільності теоретичних і практичних принципів одержання аналітичного 

сигналу. Загальне число ФХМА перевищує декілька десятків, Найбільш 

поширені такі:  

1) хроматографічні методи аналізу; 2) спектральні і інші оптичні методи;  

3) електрохімічні методи; 4) радіометричні методи; 5) масспектрометричні 

методи.  

Серед методів ФХМА найбільш чисельною і найважливішою є група 

спектральних (спектроскопічних) і інших оптичних МА. Вона включає 

методи атомно-емісійної спектроскопії, атомно-абсорбційної спектроскопії, 

інфрачервоної спектроскопії, молекулярно-абсорбційної спектроскопії, 

люмінесценції, нефелометрії і турбідиметрії та інших методів, які 

ґрунтуються на вимірюванні різних ефектів при взаємодії речовини з 

електромагнітним випромінюванням. Хроматографічні методи ґрунтуються 

на вибірковому поглинанні (адсорбції) окремих компонентів аналізованої 

суміші різними адсорбентами. Відомо, що в даний час за допомогою 

хроматографії виконується близько 60% всіх аналізів. Сюди входять методи 



газової і газорідинної хроматографії, рідинної розподільної, тонкошарової, 

йонообмінної і інших видів хроматографії. Поряд з класичними, 

спектроскопічними та хроматографічними методами, є електрохімічні 

методи. Електрохімічні методи грунтується на вимірюванні електричних 

властивостей досліджуваної системи (електричної провідності, потенціалу, 

сили струму) і включає методи кондуктометрії, потенціометрії, 

вольтамперометрії, кулонометрії, електрогравіметрії. Радіометричні методи 

аналізу основані на вимірюванні випромінювання радіоактивних елементів. 

Мас-спектрометричні методи аналізу грунтуються на визначенні окремих 

іонізованих атомів, молекул і радикалів шляхом розділення потоків йонів в 

результаті комбінованої дії електричного і магнітного полів. Крім методів, в 

яких використовуються прилади, що грунтуються на одному принципі, 

існують методи, в яких використовуються різні принципи для одержання 

аналітичного сигналу. Такі методи називаються гібридними. Майже у всіх 

фізико-хімічних методах для встановлення складу речовини використовують 

два основні методичні прийоми: метод прямих вимірювань і метод 

титрування (непрямих вимірів). 

 

Фізико-хімічні методи аналізу неорганічних речовин. Особливості та 

галузі використання ФХМА, їх класифікація та характеристика.  

В результаті стрімкого науково-технічного прогресу розвитку нових галузей 

науки, техніки і народного господарства існуючі хімічні методи не в змозі 

задовільнити зростаючі запити аналітичної практики, зокрема, знизити межу 

виявлення до 10
-5

-10
-10

%. Широке поширення фізико-хімічних методів 

аналізу, вони володіють значно більшою чутливістю у порівнянні з 

хімічними методами. Висока чутливість ФХМА робить їх незамінними у 

виробництві речовин високої і надвисокої чистоти, абсолютно необхідних 

сучасній науці і техніці, вони можуть забезпечити достатньо надійне 

визначення домішок у кількості 10
-8

-10
-10

%. Якщо звичайними хімічними 

методами можна визначити концентрацію речовини 10
-5

моль/л, то для деяких 

фізико-хімічних методів визначуваний мінімум менший приблизно на 5 

порядків, тобто 10
-9

 – 10
-10

 моль/л. 

 При аналізі об’єктів навколишнього середовища і екологічному 

контролі діючих виробництв необхідно проведення аналізу великої кількості 

проб повітря, стічних вод, відходів виробництва. Це вимагає розробки 



експресних автоматизованих методів аналізу. Тут також допомагають 

ФХМА, другою важливою перевагою яких є їх експресність, а також 

швидкість, з якою проводиться визначення: в багатьох випадках – це 

секунди, за які можна оцінити положення стрілки на шкалі пристрою. Багато 

приладів дозволяють автоматизувати сам процес аналізу або деякі його 

стадії: автоматичні газоаналізатори контролюють склад повітря в шахтах; 

автоматизований, графічний аналіз в нафтохімічній, коксохімічній і інших 

галузях промисловості. ФХМА дозволяють провести аналіз на відстані: це– 

аналіз місячного грунту рентгенофлуоресцентним приладом безпосередньо 

на Місяці. Інколи виникає необхідність аналізувати об'єкт без руйнування 

(без відбирання проби) ФХА може бути виконаний без руйнування 

досліджуваного зразка (недеструктивний аналіз), що має велике значення 

для криміналістики, медицини. Не завжди потрібно визначати середній склад 

об’єкта, а потрібний склад в деяких точках на поверхні чи в об'ємі об'єкта 

(локальний аналіз). Цей аналіз має значення в матеріалознавстві і інших 

областях, де склад окремих включень визначає якість матеріалу, а також в 

мінералогії, археології, криміналістиці. Цим вимогам також найбільш повно 

відповідають фізико-хімічні методи аналізу (ФХМА). 

Поняття аналітичного сигналу. Прямі та непрямі методи. Всі аналітичні 

методи грунтуються на отриманні і вимірюванні аналітичного сигналу – 

будь-якого прояву хімічних або фізичних властивостей речовини, який 

можна використовувати для встановлення якісного складу досліджуваного 

об’єкту чи для кількісної оцінки його компонентів. За походженням 

аналітичного сигналу всі методи можна розділити на хімічні, фізико-хімічні 

і фізичні, хоча чіткої межі між хімічними і фізико-хімічними, фізико-

хімічними і фізичними методами немає. Відмінність ФХМА від хімічних 

методів полягає і в тому, що для одержання видимого аналітичного сигналу 

використовують прилади, які перетворюють яку-небудь властивість хімічної 

системи в переважно електричний сигнал, який легко зареєструвати 

вимірювальними приладами або записати у вигляді графіків на паперових 

носіях чи дисплеях. ФХМА поділяються на 2 групи:  

1. Фізико-хімічні методи, які грунтуються на вимірюванні фізичних або 

фізико-хімічних властивостей (параметрів) системи при проведенні хімічної 

реакції з об'єктом аналізу.  



2. ФМА, грунтуються на вимірюванні фізичних властивостей (параметрів) 

системи без проведення хімічних реакцій. Головна відмінність – ФХМА 

грунтуються на хімічних реакціях. 

Класифікація ФХМА основана на спільності теоретичних і практичних 

принципів одержання аналітичного сигналу. Загальне число ФХМА  лассу, 

 ла найбільш поширені: 

1) хроматографічні методи аналізу;  

2) спектральні і інші оптичні методи;  

3) електрохімічні методи;  

4) радіометричні методи;  

5) масспектрометричні методи.  

 Серед вказаних методів найбільш чисельною і найважливішою за 

практичним значенням є група спектральних (спектроскопічних) і інших 

оптичних методів аналізу. Вона включає методи атомно-емісійної 

спектроскопії, атомно-абсорбційної спектроскопії, інфрачервоної 

спектроскопії, молекулярно-абсорбційної спектроскопії, люмінесценції, 

нефелометрії і турбідиметрії та інших методів, які ґрунтуються на 

вимірюванні різних ефектів при взаємодії речовини з електромагнітним 

випромінюванням. 

 Хроматографічні методи ґрунтуються на вибірковому поглинанні 

(адсорбції) окремих компонентів аналізованої суміші різними адсорбентами. 

В даний час за допомогою хроматографії виконується близько 60% всіх 

аналізів. Сюди входять методи газової і газорідинної хроматографії, рідинної 

розподільної, тонкошарової, йонообмінної і інших видів хроматографії. 

Поряд з класичними, спектроскопічними та хроматографічними методами, 

виділяють в аналітичній хімії є електрохімічні методи.  лассу 

електрохімічних методів грунтується на вимірюванні електричних 

властивостей досліджуваної системи (електричної провідності, потенціалу, 

сили струму) і включає методи кондуктометрії, потенціометрії, 

вольтамперометрії, кулонометрії, електрогравіметрії. Радіометричні методи 

аналізу основані на вимірюванні випромінювання радіоактивних елементів. 

Мас-спектрометричні методи аналізу – визначення окремих іонізованих 

атомів, молекул і радикалів шляхом розділення потоків йонів в результаті 

комбінованої дії електричного і магнітного полів. Крім методів, в яких 



використовуються прилади, що грунтуються на одному принципі, існують 

методи, в яких використовуються різні принципи для одержання 

аналітичного сигналу. Такі методи називаються гібридними. Майже у всіх 

ФХМА для встановлення складу речовини використовують 2 основні 

методичні прийоми: метод прямих вимірювань і метод титрування 

(непрямих вимірів).  

Загальна схема аналізу.  

В прямих вимірах використовується залежність аналітичного сигналу від 

природи аналізованої речовини і його концентрації.  

1. Відбір проби. Об’єкти аналізу можуть бути тверді, сипучі, рідкі, 

газоподібні речовини або суміші, які знаходяться в різних посудинах, в яких 

вони зберігаються або транспортуються, а також у трубопроводах. Маса 

таких об’єктів – кг і навіть тони. Для того, щоб одержати інформацію про 

склад об’єкта аналізу, необхідно відібрати порівняно невелику пробу (10-

100г) і доставити її в аналітичну лабораторію хімічного виробництва. Проба 

повинна бути представницькою, тобто склад і властивості її повинні 

відповідати середньому складу і властивостям об'єкта аналізу. Існують певні 

правила відбору представницьких проб у залежності від характеру і 

агрегатного стану об'єкта, які обумовлюються державними стандартами. Цих 

правил необхідно дотримуватися.  

2. Обробка проби. Перед аналізом проба піддається обробці. Це можуть бути 

фізичні, хімічні, механічні та інші процеси: подрібнення, розчинення, 

виділення з проби визначуваних компонентів, переведення в іншу хімічну 

сполуку, відокремлення компонентів, які заважають визначенню, тощо. 

3. Одержання аналітичного сигнала. Аналітичний сигнал – це кількісна 

характеристика, величина якої пов'язана з хімічним складом аналізованої 

речовини. Аналітичний сигнал ФХМА одержують за допомогою приладів. 

Це: сила струму, потенціал, інтенсивність випромінювання або поглинання 

світла (однопараметровий сигнал), а також їх залежність від часу, об'єму 

розчину, довжини хвилі (двопараметровий сигнал). Існують трипараметрові 

сигнали. Для кількісного аналізу використовується параметр аналітичного 

сигнала, який залежить від кількості або від концентрації речовини.  

4. Обробка аналітичного сигнала. Для одержання результату аналізу 

аналітичний сигнал відповідним чином необхідно обробити. В хімічних 

методах якісного аналізу візуальне спостереження аналітичного сигнала 



дозволяє зразу зробити висновок про наявність або відсутність певної 

речовини. В кількісному хімічному аналізі результати аналізу розраховують 

за нескладними формулами. У ФХМА величина параметрів аналітичного 

сигнала залежить не тільки від хімічного складу проби, від низки відповідних 

факторів.До контрольованих фокторів належать температура, pH 

середовища, об'єм проби. Експериментальне визначення залежності 

параметру аналітичного сигнала від складу проби називається 

калібруванням (градуюванням). Для визначення вмісту компонента на 

основі результатів вимірювань необхідно в процесі аналізу хоча б один раз 

виконати калібрування. Мета калібрування – опис зв'язку між величиною 

(інтенсивністю) аналітичного сигналу і відносним вмістом, концентрацією 

визначуваного компонента з допомогою калібрувальної функції – як правило, 

прямолінійної.  

Основні методи розрахунку концентрацій у фізико-хімічних 

визначеннях. В практиці велике поширення отримали методи прямого 

кількісного визначення з допомогою ФХ вимірів:  

1) метод прямого або абсолютного калібрування метод калібрувального 

графіку;  

2) метод відносного калібрування або метод внутрішнього стандарту;  

3) метод добавок.  

 Вони грунтуються на використанні комплекту стандартів або 

еталонів – сумішей або зразків з відомим вмістом одного чи декількох 

визначуваних речовин. Основні вимоги до комплекту стандартів: однаковий 

агрегатний стан з обробленим об'єктом аналізу, який поступає в прилад; 

близькість складу невизначуваних компонентів (матриці) стандарта і зразка; 

очікуваний вміст компоненту в зразках повинен знаходитися в межах вмісту 

визначуваних компонентів в комплекті стандартів.  

1. Метод прямого або абсолютного калібрування. Цей метод 

використовують, коли конкретний метод ФХМА дозволяє при одержанні 

аналітичного сигнала від зразків і еталонів підтримувати постійними в часі 

величини контрольованих факторів. Тоді функціональна залежність 

аналітичного сигнала буде мати вигляд: 6 y =f (x), і з допомогою комплекту 

стандартів можна знайти функціональну залежність параметра аналітичного 

сигнала (yj) від вмісту визначуваного компонента в стандартах (xj), де j – 



порядковий номер еталона).  Залежність будують у вигляді графіка в 

координатах y – x (калібрувальний графік), або виражають в аналітичному 

вигляді за допомогою математичних методів (калібрувальна функція). 

Аналітичний сигнал від досліджуваного зразка одержують при тих же 

значеннях контрольованих умов і, користуючись калібрувальним графіком 

або функцією, за виміряним значенням y визначають параметр x. Для 

зменшення похибок, пов'язаних з можливими змінами неконтрольованих 

параметрів, необхідно проводити процедуру калібрування перед кожною 

серією аналізів досліджуваних зразків.  

2. Метод відносного калібрування або метод внутрішнього стандарта 

використовується тоді, коли не забезпечується умова постійності в часі 

контрольованих параметрів. Цей метод полягає у тому, що до об'єкта аналізу 

і еталонів додають постійну кількість речовини-стандарта (внутрішнього 

стандарта), якої немає в об'єкті аналізу. Вибирають таку речовину і таку її 

кількість, щоб вплив контрольованих умов на вимірюваний параметр 

аналітичного сигнала визначуваної речовини і речовини-стандарта був 

однаковим. Це є необхідною умовою для використання метода відносного 

калібрування. Цей метод обробки аналітичного сигнала більш трудомісткий 

ніж метод абсолютного калібрування, бо вимагає додаткової операції 

додавання речовини внутрішнього стандарта і одночасного фіксування двох 

аналітичних сигналів з наступним розрахунком відносного аналітичного 

сигнала, який дозволяє при нестабільності контрольованих умов одержати 

результати аналізу, близькі за точністю до метода абсолютного калібрування. 

Якщо об'єкт аналізу становить основну речовину з невеликою кількістю 

домішок, при визначенні кількості домішок методом відносного 

калібрування за речовину-стандарт доцільно вважати, що основний 

компонент зразка, концентрація якого змінюється незначно і може вважатися 

постійною. У цьому випадку аналіз спрощується за рахунок відсутності 

операції спеціального додавання речовини-стандарта. Різновидом методу 

внутрішнього стандарту є метод добавок. У цьому методі як речовину-

стандарт беруть визначувану речовину, відому кількість якої додають до 

відміряної кількості об'єкта аналізу. Метод полягає в тому, що спочатку 

вимірюють аналітичний сигнал від об'єкта аналізу, проводять серію 

вимірювань АС від сумішей об'єкта аналізу з різними відомими добавками 

чистої визначуваної речовини або її розчину відомої концентрації. 



Екстраполяція залежності аналітичного сигналу від кількості добавленої 

речовини до нульового значення аналітичного сигналу дає можливість 

визначити вміст аналізованої речовини в зразку. Метод добавок дозволяє 

одержувати достатньо точні результати при концентраціях речовин, які 

лежать на межі виявлення.  

5. Абсолютні та відносні методи. У всіх цих способах використовують 

зразки порівняння (еталони). Методи аналізу, які використовують еталони – 

це відносні методи ХА. Методи, які грунтуються на фізичних явищах, як 

правило, є відносними і потребують калібрування. Абсолютних методів в 

аналітичній хімії небагато – ті, в яких концентрацію визначають за 

допомогою фундаментальних фізичних постійних і законів, таких як молярні 

маси і співвідношення стехіометрії в гравіметрії і титриметрії, постійна 

Фарадея і закони електролізу в кулонометрії. Абсолютні методи не 

потребують калібрування. Точність вимірювальних приладів та процедури 

калібрування не перевищує 1-2% відносних, тому відносна похибка 

результатів аналізів, виконаних інструментальними методами, не може бути 

меншою декількох процентів, за винятком деяких методів, у яких можливе 

використання приладів вищого класу точності. 

Оптичні методи аналізу 

У залежності від природи взаємодії електромагнітних випромінювань з 

речовинами, що аналізують, розрізняють: 

1. Абсорбційний спектральний аналіз, що ґрунтується на вивченні 

поглинання речовиною, що аналізують, електромагнітних випромінювань від 

стороннього джерела. До нього відносяться молекулярний спектральний 

аналіз (фотометрія) і атомно-абсорбційний спектральний аналіз. 

2. Емісійний спектральний аналіз, в основі якого лежить вивчення 

електромагнітних випромінювань, що випромінюються речовиною, що 

аналізують, під дією високих температур або рентгенівських променів. До 

цієї групи методів відносяться атомно-емісійний спектральний аналіз і 

рентгеноспектральний аналіз. Для цих методів характерні універсальність, 

висока чутливість, точність і швидкість. Вони дозволяють автоматизувати 

аналіз і є експресними.  

 Фотометричний метод аналізу ґрунтується на вибірковому 

поглинанні молекулами речовини, що аналізується, електромагнітних 

випромінювань різних областей спектра. 



 Метод складається з двох етапів: 

1. Проведення хімічної реакції, яка переводить компонент, що аналізують, у 

забарвлену сполуку. Необхідно, щоб забарвлена сполука була міцною і мала 

постійний склад, а колір її був інтенсивним. Реакції повинні бути чутливими 

і вибірковими. 

2. Вимірювання поглинання світла забарвленим розчином за допомогою 

приладів або візуально.  Залежність між інтенсивністю забарвлення 

розчину і вмістом забарвленої сполуки у цьому розчині виражається законом 

Бугера – Ламберта – Бера             

                                           Cl
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де   A  - оптична густина забарвленого розчину; l - товщина поглинаючого 

шару забарвленого розчину, см; 
o

I  і I - відповідно інтенсивність світлового 

потоку, що падає на забарвлений розчин та що пройшов крізь нього; C - 

молярна концентрація розчину, моль/л;  - молярний коефіцієнт поглинання, 

л/моль∙см. Молярний коефіцієнт поглинання чисельно дорівнює оптичній 

густині 1М розчину при товщині поглинаючого шару 1см.  -Молярний 

коефіцієнт поглинання не залежить від концентрації розчину, товщини 

поглинаючого шару і інтенсивності освітлення. Чим більше значення має 

молярний коефіцієнт поглинання, тим чутливішою є реакція. Вміст речовини 

у розчині за результатами фотометричного аналізу можна розрахувати 

різними методами. Використовуючи метод стандартів, концентрацію 

розчину, що аналізується, розраховують за формулою 
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C  - відповідно концентрації розчину, що аналізується, і 

стандартного розчину, моль/л; 
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A - відповідно оптична густина 

розчину, що аналізується, і стандартного розчину. 

         

Опрацювати самостійно основні методи ФХМА 

Рівень 1. (оцінка «3») 

1. Класифікація ФХМА. 

2. Поняття про спектри. Їх класифікація.Методи зображення спектрів. 

3. Оптична густина розчину. Пропускання. 



4. Полум’я. будова полум’я. 

Рівень 2. (оцінка «4») 

1. Загальна характеристика емісійних спектрів. 

2. Атомізатори. Значення. Види.  

3. Загальна характеристика атомно-молекулярної спектроскопії. Значення. 

4. Фотометричні методи аналізу. Значення. Основи методу. 

5. Нефелометричний та турбідіметричний методи аналізу 

 

Рівень 3 (оцінка»5») 

1. Атомно-абсорбційний спектральний аналіз.  Основи методу. Значення. 

Застосування. 

2. Абсорбційні оптичні методи аналізу. 

3. Фотоколориметрія. Основи методу. Значення. Застосування.  

4. Спектрофотометрія.  Основи методу. Значення. Застосування. 

5. Люмінесцентний аналіз.  Основи методу. Значення. Застосування. 

6. Поляриметричний аналіз.  Основи методу. Значення. Застосування. 
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Лекція 12-13.  Електрохімічні методи аналізу 

План. 

1. Поняття про ЕХМА. Види .Класифікація. 

2. Електродні процеси та електрорушійні сили. 

3. Причини виникнення пдвійного електричного шару. 

4. Електродний потенціал. 

5. Нормальним або стандартним водневим електродом 

6.  Гальванічний елемент. 

7. Потенціометричні методи аналізу. Прикладне значення.  

8. Вольтамперометрія. Основи методу. Значення. 



9. Кулонометрія. Основи методу. Значення. 

10. Кондуктометрія Основи методу. Значення. 

 

Електрохімічні методи аналізу відносяться до групи фізико-хімічних 

методів аналізу. У порівнянні з класичними хімічними методами аналізу 

вони мають ряд переваг. 

   1. Більш велика чутливість, можливе визначення речовин у розчинах з 

концентрацією до 10
-8

моль/л. 

   2. Більш велика вибірковість, що іноді наближається до селективності. 

   3. Відсутність суб’єктивної похибки експериментатора. 

   4. Можливість титрування забарвлених і каламутних розчинів. 

   5. Можливість послідовного титрування з одного розчину декількох 

елементів, якщо їх потенціали відрізняються один від одного на 0,2 - 0,3В. 

   6. Достатньо велика швидкість виконання аналізу. 

   7. Можливість автоматизації аналізу. 

Електродні процеси та електрорушійні сили. 

 Усі електрохімічні процеси можна поділити на дві протилежні групи: 

процеси електролізу, при якому під дією зовнішнього джерела електричної 

енергії відбуваються певні хімічні реакції, і процеси виникнення 

електрорушійної сили та електричного струму внаслідок певних хімічних 

реакцій. У процесах I групи електрична енергія перетворюється в хімічну. У 

II групі навпаки, хімічна енергія перетворюється в електричну. Прикладами 

процесів обох типів є робота акумулятора. При роботі свинцевого 

акумулятора, як генератора електричної енергії, відбувається реакція:    

Pb+ PbO2 +4H
+
+ 2 2

4SO →2PbSO4 +2H2O. 

Внаслідок цієї реакції вивільняється енергія, яка і перетворюється в 

електричну. Коли акумулятор розрядиться, його заряджають, пропускаючи 

крізь нього електричний струм у зворотному напрямі. Внаслідок цього у 

зворотному напрямі відбувається ї хімічна реакція: 2PbSO4 +2H2O→ Pb+ 

PbO2 +4H
+
+ 2 2

4SO . 

У цьому випадку електрична енергія перетворилася в хімічну. Тепер 

акумулятор має знову має певний запас енергії і знову може розряджатися, 

генеруючи електричну енергію. 



 Усі електрохімічні реакції відбуваються тоді, коли є електричний струм 

у колі. Таке коло складається з послідовно сполучених металевих 

провідників (електродів) і розчину або розплаву електроліту. У металевих 

провідниках носіями струму є електрони, а в розчинах електролітів - йони. 

Проходження струму в колі відбувається лише тоді, коли відбуваються 

процеси на електродах, тобто на межі метал-електроліт. На одному електроді 

відбувається процес приймання електронів (відновлення), на іншому - процес 

віддавання електронів (окиснення). Особливістю електрохімічних процесів, 

на відміну від звичайних хімічних, є просторове розділення процесів 

окислення і відновлення. З цих процесів, які не можуть відбуватися один без 

одного, і складається в цілому хімічний процес в електрохімічній системі. 

  Вчення про електродні процеси і електрорушійні сили (ЕРС) 

гальванічних елементів є одним із основних розділів електрохімії. Перший 

гальванічний елемент був побудований А.Вольта в кінці XVIIстоліття з 

мідних та цинкових пластин, що були розділені прокладками з тканини, 

змоченими розчином електроліту. Вольта створив так звану контактну 

теорію виникнення ЕРС гальванічного елемента. Згідно цієї теорії ЕРС 

виникає в місці дотику двох різних металів. Проте дана теорія не могла 

задовільно пояснити механізм виникнення електричної енергії в елементі. В 

1857 році А.Де-ля-Рів сформулював хімічну теорію виникнення ЕРС-

елемента. За даною теорією джерелом енергії в елементі є реакції окиснення-

відновлення, що протікають на межі контакту металу з розчином електроліту. 

В подальшому дана  була розвинута в працях В.Нернста, В.Оствальда та 

інших. 

 До електрохімічних або гальванічних елементів відносять системи, в 

яких хімічна енергія певного фізико-хімічного процесу перетворюється в 

корисну електричну роботу. Оборотній процес -  хімічне перетворення, на 

що витрачається електрична енергія, - відбувається в електролізерах або 

електролітичних комірках. Електрохімічні системи називають 

електрохімічними ланцюгами. Електрохімічні ланцюги складаються з 

декількох послідовно сполучених електродів, які занурені у відповідні 

розчини. Причому кінцевими фазами є метали. Елементи і електролізери - це 

електрохімічні ланцюги, які складаються щонайменше з двох електродів, на 

одному з яких протікає реакція окислення, на другому - відновлення. В будь - 

якому елементі реакція окиснення протікає на катоді (-), а в електролізері - на 



(+) аноді. Реакції відновлення протікають на електродах з протилежними 

зарядами. На межі контакту двох струмопровідних фаз електрохімічної 

системи, що характеризується різною хімічною природою, агрегатним 

станом, типом провідності спостерігається стрибок потенціалу. Сума 

стрибків потенціалу на всіх межах розділу фаз рівноважної 

електрохімічної системи називається електрорушійною силою елемента 

або ланцюга. Вона може бути безпосередньо виміряна як різниця 

потенціалів фаз, що знаходяться на кінцях ланцюга.  

Електрохімічні методи класифікують як статичні або динамічні. В статичних 

методах струм через електрохімічний ланцюг наближається до нуля. 

Потенціометричні методи відносять до статичних, а вольтамперометрію та 

кулонометрію – до динамічних. Серед інших електрохімічних методів 

виділяють кондуктометрію. Метод має обмеження при застосуванні в аналізі 

в зв’язку з проблемою виділення внеску компоненту, що визначають, в 

загальний аналітичний сигнал. Тому вимірювання електропровідності 

застосовується при фізико-хімічних дослідженнях розчинів електролітів, при 

детектуван-ні в іонній хроматографії, а також при вимірюванні загальної 

електропровідності розчинів в технологічних або побутових сферах. 

Електрохімічні методи ґрунтуються на використанні електрохімічних 

властивостей досліджуваної речовини. У залежності від фізичних 

властивостей, які використовують в аналізі, вони поділяються на групи. 

  а) Електрогравіметрія – ґрунтується на точному вимірюванні маси 

досліджуваної речовини або її складових частин, які виділяються на 

електродах при проходженні постійного електричного струму через 

досліджуваний розчин. ( АС аналітичний сигнал - m-маса досліджуваної 

речовини), при дослідженні кольорових металів і сплавів. 

 б) Кондуктометрія – метод, ґрунтується на вимірюванні електричного 

опору. (АС аналітичний сигнал-  R – вимірювання електропровідності. 

Використовується для аналізу розчинів солей, кислот і деяких органічних 

сполук. 

 в) Потенціометрія – метод, який ґрунтується на вимірюванні потенціалів 

електродів, занурених в розчин досліджуваної речовини. АС (аналітичним 

сигналом) є різниця потенціалів E, використовується для визначення 

концентрації йонів в розчині. 



 г) Полярографічний метод (вольтамперометрія) АС – сила струму та різниця 

потенціалу ґрунтується на використанні явища концентраційної поляризації, 

що виникає на електроді з малою поверхнею при пропусканні електричного 

струму через досліджува-ний розчин електроліту. Використовується в чорній 

і кольоровій металургії. 

 д) Кулонометрія – який ґрунтується на вимірюванні кількості електрики, 

витраченої на електроліз досліджуваної кількості речовини. (АС – Q 

(кількість електрики). Використовується для визначення металів, йонів, 

органічних сполук. 

   1. Методи, засновані на перебігу електродних реакцій у відсутності 

електричного струму (I=0) – потенціометрія. 

   2. Методи, засновані на перебігу електродних реакцій під дією струму (I≠0) 

– полярографія, амперометрія, електрогравіметрія, кулонометрія. 

   3. Методи, в яких електродні реакції не протікають – кондуктометрія. 

 В цих методах концентрацію розчину, який аналізують, або масу 

речовини визначають прямим або побічним (непрямим) методом. У прямому 

методі вимірюють аналітичний (фізичний) сигнал і розраховують кількість 

речовини – потенціометрія, кулонометрія, полярографія. У побічному методі 

розчин з речовиною, що визначають, титрують реагентом точно відомої 

концентрації, будують криву титрування, по якій визначають кінцеву точку 

титрування, і розраховують вміст компонента, що визначають.  

Електродний потенціал. Якщо занурити металеву пластинку (електрод) у 

розчин електроліту, то між пластинкою і розчином виникає різниця 

потенціалів, що має назву електродний потенціал. Причини виникнення 

електродного потенціалу: У вузлах кристалічної гратки металу містяться 

лише позитивно заряджені іони. При їх взаємодії з полярними молекулами 

розчинника вони відриваються від кристала і переходять у розчин. На 

металевій пластинці залишається надлишок електронів, і вона набуває 

негативного заряду. Позитивно заряджені  іони, які перейшли в розчин під 

дією сили електростатичного притягання, залишаються  безпосередньо біля 

поверхні металевого електрода. Так утворюється подвійний електричний 

шар.  
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Рис 1. Будова подвійного електричного шару 

При зануренні металевої пластинки у розчин власної солі на місці зіткнення 

металу з розчином тобто між електродом і розчином виникає стрибок 

потенціалу, величина і знак якого залежать від хімічної природи металу та 

від активності його іонів у розчині, що і називають електродним 

потенціалом. Проте така схема досить спрощена. Слід зазначити, що поряд з 

переходом іонів з металевої пластинки в розчин відбуватиметься і зворотній 

процес переходу іонів з розчину до металевої пластинки 

Математичним виразом електрохімічних процесів є рівняння Нернста (1890р) 

 zCme
zF

RT
lg

3,2
0 , де 0  - це електродний потенціал, який виникає при 

зануренні металу в розчин, в якому концентрація іонів металу дорівнює 

одному грам - іону. Це є нормальний(стандартний) електродний потенціал.  

 В електрохімії електродом називають систему, яка складається з 

речовини, що проводить електричний струм, і розчину або розплаву 

електроліту, в який занурений цей електрод. Електрод − це металевий 

стержень, впаяний або вклеєний у нижній кінець пластикової або скляної 

трубки. За допомогою провідника металевий стержень приєднують до 

вимірювального приладу. В якості електродів можуть виступати тверді 

метали (шматочки дроту, пластини, порошок) рідкий метал (ртуть або 

розплави металів), а також різні сполуки (карбіди, оксиди), неметали (графіт, 

скловуглець) і різні напівпровідники. Найпростішим прикладом може бути 

нікелева пластинка, яка занурена в розчин нікель(II) хлориду. Внаслідок 

взаємодії металу з водою і розчиненою речовиною встановлюється 

динамічна рівновага між іонами металу в розчині і металом:   Ni
2+

 + 2e→Ni.  

https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%90%D0%BA%D1%82%D0%B8%D0%B2%D0%BD%D1%96%D1%81%D1%82%D1%8C_(%D1%85%D1%96%D0%BC%D1%96%D1%8F)


         Деякі матеріали (платина, графіт) одержали назву інертних, оскільки 

вони не можуть посилати свої іони в розчин. Такі матеріали 

використовуються для створення окисно-відновних або редокс-електродів. 

Прикладом такого електрода є платинова пластинка, занурена в розчин, що 

містить ферум(II) і (III) хлориди, що містять іони Fe
2+

, Fe
3+

. Іони Fe
2+

 з 

розчину будуть підходити до інертного металу і віддавати йому електрони 

згідно схеми:   Fe
2+

− e
 
→ Fe

3+ 
. 

          Іони Fe
3+

, підходячи до металу, будуть приєднувати ці електрони згідно 

схеми:     Fe
3+

+ e→ Fe
2+

, а  на електроді встановиться рівновага:   

          Fe
3+ 

+ e ↔Fe
2+

│ 

Платинові електроди використовують для вимірювання окисно-

відновних потенціалів від 0,1 до + 0,9В, золоті – від −1,0 до + 0,3В. Хоча 

інертні металеві електроди не потребують особливо догляду, проте стан 

їхньої поверхні змінюється від досліду до досліду. Це є причиною поганої 

відтворюваності таких потенціометричних датчиків і необхідністю 

градуювання при кожному чищенні та заміні електрода перед 

використанням. Їх практично не використовують у методах прямої 

потенціометрії, переважно їх використовують для потенціометричного 

титрування або для забезпечення регулювання потенціалу у виробничих 

процесах. 

МКожен електрод має певне значення електродного потенціалу. 

Абсолютне значення електродного потенціалу визначити неможливо. Можна 

лише порівняти потенціали різних електродів один з одним. Для порівняння 

електродних потенціалів складають коло з двох електродів, один з яких 

стандартний водневий електрод. Він складається з платинової сітки, 

зануреної в розчин концентрованої сульфатної кислоти, крізь який 

пропускається газоподібний водень. Молекулярний водень, проходячи крізь 

рідину, частково розчиняється і підходить до поверхні платини. На поверхні 

металу відбувається його адсорбція, що супроводжується розщепленням 

молекул на атоми. Адсорбовані атоми водню іонізуються, а іони водню з 



розчину, що перебуває поблизу електрода, приєднують електрони і 

переходять в адсорбований стан. Рівновагу у водневому електроді спрощено 

можна записати:  2Н
+
 + 2е ↔ Н2        

Нормальним або стандартним водневим електродом називають 

напівелемент, у якому платиновий провідник насичений воднем при тиску 

101325Па занурений в розчин з концентрацією йонів Н
+
 1моль/л при 25

0
С 

(рис 1.2) 

 

 

Рис 2. Стандартний водневий електрод 

Різниця електричних потенціалів двох електродів у такому колі 

називається електрорушійною силою (ЕРС). Значення електрорушійної 

сили можна виміряти експериментально і обчислити теоретично. Вона дає 

змогу порівнювати потенціали різних електродів. За електрод порівняння 

використовують стандартний водневий електрод. Його потенціал умовно 

приймають за нуль. Усі електроди є окисно-відновними системами, що 

містять відновлену форму (відновник) і окиснену (окисник) 

Окиснена форма          Відновлена форма 

Ni
2+

 + 2e ↔ Ni
0
              Fe

3+
  + e  ↔ Fe

2+
       2Н

+
  + 2е ↔ Н2       

Дані електродні системи можна записати в  короткій формі: 

Ni
2+

 │Ni;  Fe
3+

, Fe
2+

; 2Н
+
│ 2Н

+
       

 Межі поділу фаз рідина − тверда речовина позначається вертикальною 

лінією; речовини, що перебувають в одній фазі, записують через кому. В 

електрохімічній практиці використовують стандартні електроди. Робота цих 



електродів відбувається за стандартних умов: температура − 298К, тиск − 

101325 Па; концентрації іонів в розчині − 1моль/л. 

За електродний потенціал (Е) беруть електрорушійну силу 

електрохімічного ланцюга, складеного з досліджуваного електрода і 

стандартного водневого електрода. Потенціал стандартного електрода 

називають стандартним електродним потенціалом (Е
0
). Якщо розмістити 

електроди в порядку зростання їхніх стандартних електродних потенціалів, 

то можна одержати ряд стандартних електродних потенціалів, який 

складений лише для водних розчинів. А розташовуючи метали у порядку 

зростання їх стандартних електродних потенціалів, одержують 

електрохімічний ряд напруг металів.  

Li, Rb, K, Ba, Sr, Ca, Na, La, Mg, Al,  Mn, Zn, Cr, Fe, Cd, Co, Ni, Sn, Pb, H2, Sb, 

Bi, Cu, Ag, Pd, Hg, Pt, Au 

Значення стандартних електродних потенціалів (e
0
) для електродів – 

табличні величини, вони дають можливість визначити який елемент у 

гальванічному елементі буде катодом, а який – анодом: у катода  потенціал 

більший, а в анода – менший. 

Гальванічний елемент 

Усі електрохімічні рівноваги ґрунтуються на перетвореннях у 

гетерогенних системах за участю частинок – носіїв заряду. Система, яка 

складається з металу і розчину відповідного іона, називається 

напівелементом (або електродом). Кожен напівелемент складається з двох 

фаз, одна з яких характеризується електронною, інша – іонною провідністю. 

Якщо з’єднати між собою два напівелементи, то на межі розділу фаз кожного 

з напівелементів відбуватиметься електродна реакція – процес за участю 

компонентів обох фаз, у результаті якого відбувається перенесення іонів або 

електронів через межу розділу. Рух заряджених частинок зумовлює 

електричний струм. Робота одного з напівелементів незалежно від іншого 

неможлива. Система, яка складається щонайменше з двох напівелементів, де 

рідкі фази перебувають між собою в електрохімічному контакті, називається 



електрохімічною коміркою. Будь-яка електрохімічна комірка повинна мати 

щонайменше два електроди та електроліт. Розчин, який забезпечує 

направлений рух іонів, називається електролітом.  

Електрохімічна комірка, яка служить джерелом електричної енергії, що 

виникає за рахунок протікання в ній хімічної реакції, називається 

гальванічним елементом (рис 1.3), який  може пропускати або не пропускати 

електрони в зовнішній ланцюг. Якщо електрони не будуть проходити в 

зовнішній ланцюг (І = 0), то електрохімічну комірку використовують для 

вимірювання потенціалу. Якщо цю комірку приєднати до зовнішнього 

джерела напруги, тобто замінити пасивний інструмент в зовнішньому 

ланцюгу на активний. Тоді при достатній напрузі можна змінити напрямок 

окисно-відновної реакції і примусити струм протікати в протилежному 

напрямі. А комірка, яка витрачає електричну енергію на протікання в ній 

хімічних реакцій називають електрохімічною коміркою.  

 

Рис. 3.  Схема гальванічного елемента Даніеля-Якобі 

 

Залежність потенціалу електрода від природи металу електрода, температури 

та співвідношення активностей (концентрацій) окиснювальної і 

відновлювальної форми речовини, що бере участь в електродній реакції, 

описується рівнянням Нернста: 
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              (1.2) 

Де  φ
0 
− стандартний електродний потенціал, В; 

R − універсальна газова стала, що дорівнює 8,314 Дж/(моль·К); 

Т − абсолютна температура, К; 

F − стала Фарадея, що дорівнює 96500 Кл/моль; 



n − кількість електронів, які беруть участь в електродній реакції; 

aOx, aRed − активності окиснювальної і відновлювальної форм відповідно; 

[Ox], [Red] − молярні концентрації окиснювальної і відновлювальної форм; 

γ (Ox) ,  γ (Red) − коефіцієнти активності. 

 

Потенціометричний метод аналізу 

 В основі потенціометричного методу аналізу лежить залежність 

окисно-відновного потенціалу від активності (концентрації) реагуючих 

речовин. Ця залежність виражається рівнянням Нернста 

                                        
.відн

.окo ln
nF

RT




 .                                                    (1) 

 Розрізняють два потенціометричних методи: пряма потенціометрія і 

потенціометричне титрування. Пряма потенціометрія ґрунтується на 

вимірюванні електродного потенціалу з послідуючим розрахунком 

концентрації речовини, що визначається, за допомогою рівняння Нернста. 

 В основі потенціометричного титрування лежить вимірювання 

потенціалу окисно-відновної пари в розчині, який аналізується, в процесі 

титрування з метою знаходження точки кінця титрування. Точку кінця 

титрування знаходять за допомогою кривої титрування, побудованої у 

координатах φ-V. Потім визначають об’єм титрованого розчину і 

розраховують масову частку або масу компоненту, що визначається. 

 Потенцiометричне титрування ґрунтується на визначеннi точки 

еквiвалентностi за результатами вимiрювання потенцiалу індикаторного 

електрода у процесі титрування. Поблизу точки еквiвалентностi вiдбувається 

рiзка змiна (стрибок) потенцiалу iндикаторного електрода. Це простежується 

лише тодi, коли хоча б один iз компонентiв реакцiї задiяний в електродному 

процесi, тобто індикаторний електрод повинен бути чутливим або до 

визначуваного іона, або до іона-титранта, або до продукту реакції.  
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Рис 4. Потенціометрична крива (графік залежності рН від (V).) 

 В потенціометрії використовують два типи електродів: індикаторний та 

електрод порівняння. 

 Індикаторний електрод – це електрод, який швидко і точно реагує на 

зміну концентрації речовини у процесі титрування. 

 Електрод порівняння – це електрод, потенціал якого залишається 

сталим у процесі титрування. 

 

Теоретичні запитання. 

1. Що являє собою стандартний електродний потенціал металу?  

2. Від яких факторів залежить величина стандартного електродного 

потенціалу металів?  

3. Які властивості металів взяті за основу складання ряду стандартних 

електродних потенціалів?  

4. Що таке електрорушійна сила гальванічного елемента?  

5. Які висновки про відносну активність металів можна зробити із 

ряду стандартних електродних потенціалів? Навести приклади 

найактивніших та найпасивніших металів. 

         

Вольтамперометрія. Вольтамперометричні методи базуються на 

дослідженні складу розчину в електрохімічній комірці за кривими залежності 

сили струму від потенціалу.  Вольтамперометрія – це метод аналізу і 



фізико-хімічних досліджень, який базується на вивченні поляризаційних 

кривих (вольтамперограм), тобто кривих залежності сили струму 

електрохімічної реакції, який виникає внаслідок окисно-відновних процесів 

на індикаторному електроді, що легко поляризується і занурений в 

аналізований розчин від потенціалу його поляризації. Іншими словами – це 

метод аналізу, який базується на реєстрації і дослідженню залежності сили 

струму, що протікає крізь електролітичну комірку, від прикладеної 

зовнішньої напруги. В методі вольтамперометрії вивчають процеси 

електролізу розчину, що містить аналізовану речовину, причому поступово 

збільшують напругу, фіксуючи силу струму. Для реєстрації 

вольтамперограм потрібна електрохімічна комірка, що складається з  

індикаторного електрода ( робочого) і електрода порівняння. Електродом 

порівняння, як правило, служить насичений каломельний електрод, або шар 

ртуті на дні електролізера (донна ртуть). Індикаторним електродом є  

ртутний крапельний електрод, платинові або графітові електроди. 

Індикаторний електрод легко поляризується, а електрод порівняння, що має 

велику площу поверхні, навпаки не поляризується, тобто його потенціал 

практично не змінюється при проходженні струму через комірку, оскільки 

його площа в багато разів перевищує площу індикаторного електрода. Таким 

електродом може бути крапля ртуті. Поляризацією називають відхилення 

потенціалу електрода від його рівноважного значення у процесі протікання 

струму через цей електрод. Залежно від типу індикаторного електрода 

вольтамперометричні методи прийнято поділяти на полярографію і 

вольтамперометрію. Якщо індикаторним електродом виступає ртутний 

крапельний мікроелектрод (РКЕ), то отримані залежності сили струму від  

напруги називають полярограмами, і відповідно метод – полярографія. Та 

вольтамперометрію (будь-який мікроелектрод, крім капаючого ртутного). 

Полярографічний метод дослідження запропонував у 1922р. чеський 

хімік Ярослав Гейровський. Метод ґрунтується на вивченні явищ, які 

відбуваються на крапельно-ртутному катоді. Назва методу пов’язана з 



процесами поляризації, які виникають при пропусканні електричного струму 

крізь розчини електролітів. 

             В основі полярографії лежить автоматична реєстрація сили струму 

при поступовому збільшенні напруги на електродах, занурених у 

досліджуваний розчин. У полярографічному методі використовується явище 

концентраційної поляризації, яка виникає на електроді з малою поверхнею 

при пропусканні електричного струму крізь розчин електролітів. Зі 

збільшенням різниці потенціалів між електродами зростає сила струму, що 

проходить крізь розчин, та густина струму на малому електроді. При цьому 

концентрація розчину в безпосередній близькості до поверхні малого 

електрода зростає, як і зростає опір проходженню струму на межі електрод – 

розчин. Залежно від типу індикаторного електрода розрізняють 

полярографію (ртутний крапельний мікроелектрод, РКЕ). 

Вольтамперометричні методи, залежно від способу проведення аналізу, 

поділяють на прямі, непрямі (амперометричне титрування) та інверсійні. 

Якщо для поляризації РКЕ використовують повільну лінійну розгортку 

постійної напруги зі швидкістю 2…5 мВ
.
с

–1
, то отримують так звану 

класичну полярограму (полярографічну хвилю). В присутності 

електроактивних речовин (деполяризаторів, здатних окиснюватися або 

відновлюватися на робочому електроді) полярограму має S-подібну форму 

(за відсутності електрохімічної реакції залежність лінійна, як випливає із 

закону Ома). Криву залежності сили струму від напруги називають 

вольтамперною або поляризаційною кривою, тому цей метод також має 

назву полярографії.  

Типова залежність сили струму від прикладеної напруги називається 

полярограмою або полярографічною хвилею (рис 2.1).  
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Рисунок 5. Полярографічна хвиля (зсув): h  висота хвилі (зсуву);  Е1/2  

потенціал півхвилі. 

При невеликому потенціалі катоду сила струму із зростанням 

потенціалу повільно збільшується − це, так званий, залишковий струм 

порядку (10
-7

А). При досягненні потенціалу відновлення на катоді 

розпочинається розрядження іонів і сила струму різко зростає, прагнучи до 

граничної величини дифузійного струму. Потенціал відновлення при якому 

розпочинається процес розряджання іонів на катоді і залежить від їх 

концентрації є величиною сталою. Постійну величину сили струму, яка 

відповідає горизонтальній ділянці кривої залежності сили струму від напруги 

(рис. 2.2) називають дифузійним струмом (Ідиф.). Кожен іон або нейтральна 

молекула (у випадку органічних сполук) характеризуються визначеним 

потенціалом відновлення (чи окиснення). 

Поряд з методом полярографії в електрохімічному аналізі все частіше 

застосовують не ртутні, а тверді металеві (Pt, Au, Pd, Ni, Pb, та ін.), вуглецеві 

(графіт, скловуглець), або оксидні електроди (рутеній − титан(IV) оксид, 

станум оксидні, індій − станум оксидні або ІТО та ін.). На відміну від 

ртутних крапаючих електродів, в яких поверхня постійно оновлюється, 

вольтамперометрія на твердих електродах може ускладнюватись адсорбцією 

продуктів електрохімічної реакції, які знижують активність таких електродів 

і спотворюють результати експерименту. Тому загальною вимогою до 

успішного застосування матеріалу робочого електрода і отримання надійних, 



відтворюваних результатів, є прецизійна підготовка його поверхні із 

застосуванням механічних, хімічних та електрохімічних прийомів.        

Дослідження на твердих електродах, як і на ртутних, проводять за допомогою 

вольтамперометричних методів з лінійною або циклічною зміною потенціалу 

в часі (розгорткою потенціалу).  

 

Рис. 6. Циклічна вольтамперограма оборотного електрохімічного процесу 

при багатократному накладанні (скануванні) потенціалу (кількість циклів N = 

15).  

 

         Теоретичні запитання  

1. У чому полягає сутність вольтамперометричного методу аналізу? 

2. Поясніть будову твердих електродов, які використовують у 

вольтамперометрії. 

3. Що називають вольтамперною кривою? 

4. Який параметр вольтамперної кривої характеризує природу 

деполяризатора, його концентрацію? 

5. Полярографія як різновид вольтамперометричних методів, її особливість. 

6. Електроди в полярографії та явища, що на них протікають. 

7. Полярограма та її характеристики. Схема приладу для зняття полярограм. 

8.  Умови за якими знімають полярограми. 

http://shkolaw.in.ua/mabuldra/%D0%A2%D0%B5%D0%BC%D0%B0+%D1%83%D1%80%D0%BE%D0%BA%D1%83%3A+%D0%90%D0%B3%D1%80%D0%B5%D0%B3%D0%B0%D1%82%D0%BD%D0%B8%D0%B9+%D1%81%D1%82%D0%B0%D0%BD+%D1%80%D0%B5%D1%87%D0%BE%D0%B2%D0%B8%D0%BD%D0%B8.+%D0%91%D1%83%D0%B4%D0%BE%D0%B2%D0%B0+%D0%B3%D0%B0%D0%B7%D1%96%D0%B2%2C+%D1%80%D1%96%D0%B4%D0%B8%D0%BD+%D0%86+%D1%82%D0%B2%D0%B5%D1%80%D0%B4%D0%B8%D1%85+%D1%82%D1%96%D0%BB+%D0%9C%D0%B5%D1%82%D0%B0+%D1%83%D1%80%D0%BE%D0%BA%D1%83%3A+%D0%BF%D0%BE%D0%B3%D0%BB%D0%B8%D0%B1%D0%B8%D1%82%D0%B8+%D0%86+%D1%81%D0%B8%D1%81%D1%82%D0%B5%D0%BC%D0%B0%D1%82%D0%B8%D0%B7%D1%83%D0%B2%D0%B0%D1%82%D0%B8+%D0%B7%D0%BD%D0%B0%D0%BD%D0%BD%D1%8F+%D1%83%D1%87%D0%BD%D1%96%D0%B2+%D0%BF%D1%80%D0%BE+%D0%B1%D1%83%D0%B4%D0%BE%D0%B2%D1%83+%D0%86+%D0%B2%D0%BB%D0%B0%D1%81%D1%82%D0%B8%D0%B2%D0%BE%D1%81%D1%82%D1%96+%D1%80%D0%B5%D1%87%D0%BE%D0%B2%D0%B8%D0%BD%D0%B8+%D0%BD%D0%B0+%D0%BE%D1%81%D0%BD%D0%BE%D0%B2%D1%96+%D0%BC%D0%BA%D1%82%2C+%D1%80%D0%BE%D0%B7%D0%B2%D0%B8%D0%B2%D0%B0%D1%82%D0%B8+%D0%BF%D1%96%D0%B7%D0%BD%D0%B0%D0%B2%D0%B0%D0%BB%D1%8C%D0%BD%D1%96+%D0%B7%D0%B4%D1%96%D0%B1%D0%BD%D0%BE%D1%81%D1%82%D1%96+%D1%83%D1%87%D0%BD%D1%96%D0%B2a/main.html


9. Який показник використовується як аналітичний сигнал в полярографії для 

визначення     природи речовини?  

10. Якісний  і кількісний полярографічний аналіз 

11. При реєстрації вольтамперограм з постійною швидкістю розгортки 

потенціалу було встановлено, що висота (струм) піку прямо пропорційна 

кореню квадратному з швидкості розгортки. Чи можна стверджувати, що 

реакція протікає оборотно?  

12. Напишіть рівняння полярографічної хвилі (рівняння Гейровського-

Ільковича). 

13. Що називають полярографічним фоном і для чого його використовують? 

 

                   Кулонометрія − електрохімічний метод аналізу, який ґрунтується 

на вимірюванні кількості електричного струму (Кл), що витрачається на 

протікання певної електрохімічної реакції із наступним розрахунком 

результатів аналізу згідно математичного виразу законів Фарадея. 

У кулонометричному методі аналізу досліджуваний розчин піддають 

електролізу, вимірюючи при цьому кількість електрики, що затрачається на 

електрохімічне окиснення чи відновлення визначуваних іонів чи елементів. 

Кулонометричні визначення проводять в умовах, коли виключається 

протікання конкуруючих процесів, щоб вихід по струму стосовно 

електрохімічного процесу складав 100%. Кулонометричний метод 

застосовується не лише для визначення металів, але й цілого ряду інших 

складних речовин при кількісному електровідновленні на катоді або 

електроокисненні на аноді (в тому числі органічних речовин). 

Проводячи будь-яке кулонометричне визначення, треба створити такі 

умови електролізу, щоб струм витрачався тільки на потрібну електрохімічну 

реакцію; були виключені побічні процеси, які проходять з витратою 

електрики. Окрім цього, треба точно встановити момент, коли 

електрохімічна реакція практично повністю закінчиться. 

Проте, який би вид кулонометрії не використовувався, завжди повинна 

виконуватися умова: електрохімічному відновленню або окисненню повинна 

https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%95%D0%BB%D0%B5%D0%BA%D1%82%D1%80%D0%B8%D0%BA%D0%B0


піддаватися тільки речовина зі 100% виходом за струмом. По цьому 

рівнянню легко оцінити чутливість кулонометричного методу. 

Гальванометри придатні для виміру більш слабких струмів (10
-7

−10
-8

А). Тому 

кулонометричним методом можна визначати ультрамікрокількості речовин − 

соті і тисячні частки мікрограма. У цьому полягає одна з головних 

відмінностей кулонометричного аналізу від звичайного 

електрогравіметричного. Прикладена зовнішня напруга повинна 

забезпечувати електроліз досліджуваної речовини і в той же час бути 

недостатньою для виникнення побічних хімічних реакцій, що порушують 

100% вихід по струму. Необхідно, повністю усунути можливість 

електролітичного розкладання води. 

Методи кулонометрії поділяють на:  

− пряму кулонометрію – метод, в якому струм витрачається на безпосереднє 

перетворення аналізу; 

− кулонометричне титрування – метод, в якому струм витрачається на 

утворення (генерацію) титранту, що реагує з аналізом. 

В процесі кулонометричного титрування протікають 2 послідовні реакції:  

1. Електрохімічна реакція генерації титранту.  

2. Хімічна реакція між електрогенерованим титрантом та аналітом.  

За умовами проведення експерименту розрізняють наступні різновиди 

кулонометрії:  

− амперостатичну (гальваностатичну);  

− потенціостатичну.  

Основною умовою використання кулонометрії є 100% вихід за струмом.  

          Теоретичні запитання.  

1. В чому суть методу кулонометрії? 

2. Які закони лежать в основі методу кулонометрії? 

3. В чому різниця між методом прямої кулонометрії і кулонометричного 

титрування? 

4. Яка принципова схема установки для кулонометричного титрування?  



5.   Згідно з яким законом змінюється сила струму в ході прямого 

кулонометричного визначення? Навести приклади прямих кулонометричних 

визначень. 

6. Як можна визначити кількість електрики в кулонометричному титруванні?  

7. Які переваги та недоліки методу прямої кулонометрії?  

8. Які причини обмеження можливостей використання методу прямої 

кулонометрії? 

9. Що таке вихід за струмом, і в якому методі аналізу він відіграє вирішальне 

значення?  

10. Чому кулонометрію відносять до «абсолютних» методів аналізу?  

11. Особливості електролізу при постійній силі струму.  

12. Особливості електролізу при постійному потенціалі. 

13. Застосування кулонометрії для визначення органічних речовин. 

Основи кондуктометрії  

Кондуктометрія − сукупність електрохімічних методів аналізу, 

заснованих на вимірі електропровідності розчинів. Він поділяється на пряму 

кондуктометрію та кондуктометричне титрування. Це – найпростіший i 

найменше селективний метод. Визначення концентрації проводять прямою 

кондуктометрією (за калібрувальним графіком) або шляхом 

кондуктометричного титрування. Кондуктометрія застосовується для 

швидкого визначення концентрації розчинів солей, кислот, основ, для 

контролю складу деяких промислових розчинів. 

Кондуктометричний аналіз ґрунтується на зміні концентрації 

провідної речовини або хімічного складу середовища в просторі між 

електродами. Він не пов'язаний з потенціалом електрода, який зазвичай 

близький до рівноважного значення. 

Електропровідністю називають здатність речовини проводити 

електричний струм під дією зовнішнього електричного поля. 

Одиницею електропровідності є провідність провідника опором 1Ом. 

В СІ ця одиниця отримала назву сіменс (См). 

https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%A0%D0%BE%D0%B7%D1%87%D0%B8%D0%BD


                   Електрика переноситься через розчини електролітів іонами – 

катіонами й аніонами. Щоб не проходив електроліз при вимірюванні 

електропровідності розчинів використовують змінний струм. 

Електропровідність залежить від природи речовини, розчинника і 

концентрації. Вимірюючи електропровідність, можна визначати вміст різних 

речовин та їх сполук у досліджуваних розчинах електропровідність розчинів 

визначають за допомогою кондуктометрів різних конструкцій, вимірюючи 

електричний опір шару рідини, яка міститься між двома електродами, 

зануреними в досліджуваний розчин. 

 Класифікація кондуктометричних методів аналізу  

1)    пряма кондуктометрія – базується на безпосередньому вимірюванні 

електропровідності досліджуваного розчину індивідуальної речовини; 

2)    кондуктометричне титрування базується на вимірюванні 

електропровідності, що змінюється в процесі взаємодії титранта з 

визначуваною речовиною під час титрування. Про вміст речовини судять за 

зламом кривої, яку будують в координатах: питома електропровідність –

кількість доданого електроліта моль/л. 

3)    хронокондуктометричне титрування  базується на визначенні вмісту 

речовини за  часом титрування, який автоматично реєструється на 

діаграмному папері реєстратора кривої титрування.  

Як і всі провідники, розчини електролітів характеризуються певним опором. 

Величина, обернена цьому опору називається електропровідністю:  

R
W

1
                                                                                 

R – опір розчину, Ом; W – електропровідність розчину, Ом
-1

. 

Опір розчину електроліта  прямопропорційний відстані l  між зануреними в 

нього електродами і обернено пропорційний їх площі S:  
S

l
R        

ρ − питомий опір. 

Якщо l = 1см, S = 1см
2
,  то R = 1Ом , для таких умов питомий опір рівний 

опору стовпа рідини довжиною 1см з поперечним перерізом  1см
2
, тобто 



опору 1 см
3
 розчину. На практиці використовують питому та  еквівалентну 

електропровідність.  

Питома електропровідність (χ) − величина, обернена до питомого опору:     




1
                                                                              

Питома електропровідність розчину (  ) − це електропровідність 1мл 

розчину, що знаходиться між двома паралельними електродами, які мають 

площу по 1м
2
 і розташовані на відстані 1м один від одного. 

RS

l
            [Ом

-

1.
м

-1
] або (См/м, м/см).                      

Величина питомої електропровідності прямопропорційна до числа 

іонів в одиниці об’єму (концентрації), швидкості їх переміщення і заряду, що 

переноситься кожним іоном. Тоді електропровідність дорівнює:  
l

S

l

S
W 


                                                        

де  − питомий опір, Ом
.
м; S − поперечний переріз, м

2
; l − довжина 

провідника,м;  − питома провідність.  

             В розбавлених розчинах сильних електролітів ріст електропровідності 

з підвищенням концентрації обумовлений збільшенням числа іонів, що 

переносять електрику. В концентрованих розчинах підвищення концентрації 

супроводжується збільшенням в’язкості розчину та зростанням міжіонної 

взаємодії, що знижує швидкість руху іонів та їх електропровідність. Крім 

цього в концентрованих розчинах слабких електролітів помітно знижується 

ступінь дисоціації. Виявити найпростіші закономірності залежності питомої 

електропровідності від концентрації розчину не вдалося. Електропровідність 

зручно відносити до числа моль розчиненої речовини, тому було введено 

поняття молярна (λm) або еквівалентна електропровідність  (λ екв) 

Молярна електропровідність розчину (λm) − міра електропровідності 

всіх іонів, що утворюються при дисоціації 1моль електроліта за даної 

концентрації. Або це провідність розчину такого об’єму в якому міститься 

1моль електроліту і розчин поміщений між плоскими паралельними 

електродами, на відстані 1см. Вона чисельно дорівнює електричній 



провідності одиниці об’єму розчину, що міститься на відстані 1м, причому 

кожен електрод має таку площу, щоб у ньому містився 1 моль розчиненої 

речовини. Між питомою і молярною електропровідностями існує 

співвідношення:                     
c

V


  ,                 

де  λ− молярна електропровідність, См/моль(Ом
.
м

2
/моль);  

V −  розведення розчину (м
3
/моль);  

С − концентрація розчину (моль/л).  

Якщо концентрація розчину виражена моль/л, то молярна електропровідність 

становить:      
c
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Це зв'язок еквівалентної і питомої електропровідності.  

Часто вказують молярну концентрацію еквівалента речовини, тому 

використовують еквівалентну електропровдність. Еквівалентна 

електропровідність (λекв) − це провiднiсть розчину, який мiстить 1 моль (1 

моль еквiвалента) речовини i перебуває мiж двома паралельними 

електродами, вiдстань мiж якими дорiвнює 1см. Вимiрюється молярна 

електропровiднiсть у См
.
см

2
/моль, а еквівалентна – у См∙см

2
/моль

.
екв. Мiж 

питомою i молярною (еквiвалентною) провiднiстю iснує взаємозв’язок:      

λ = 1000χ/С,                                 

де С – молярна (еквівалентна) концентрацiя електроліту. 

Теоретичні  запитання 

1. На чому ґрунтується кондуктометричний метод аналізу? Вимірювання 

якого показника лежить в основі даного методу? Яякі його одиниці 

вимірювання? 

2. Як практично в кондуктометрії визначають концентрацію невідомої 

речовини? Чому найчастіше використовують графічний метод визначення? 

3. У чому суть прямої кондуктометрії? Які можливості цього методу? 

4. У чому суть кондуктометричного титрування? Які типи хімічних реакцій 

використовують у кондуктометричному титруванні? 

5. Які фактори впливають на електричну провідність розчину? 



6. Чи залежить електрична провідність від концентрації розчину? 

7. Який вигляд мають криві кондуктометричного титрування: однієї 

речовини, суміші речовин? 

 

 

Задачі для самостійної роботи 

 

Рівень 1. (оцінка «3») 

1. Обчислити потенціал мідного електрода в 0,1М розчині купрум(II) 

хлориду при 30°С. 

2. Визначте потенціал водневого електрода, зануреного в розчин, рН якого 

дорівнює 2,4.  

3. Обчислити електродний потенціал магнієвої пластинки, яка занурена в 

розчин MgSO4  з концентрацією іонов Mg
2+

 − 0,01 моль/л. 

4. Яка маса срібла виділиться при проходженні струму силою 6А через 

розчин аргентум (І) нітрату протягом 30хв? (12г). 

5. Запропонуйте продукти електролізу водних розчинів солей (інертні 

електроди): а) KCl; б) CuCl2; в) KNO3; г) CuSO4. 

 

Рівень 2. (оцінка «4») 

1. Визначте електродний потенціал заліза, що міститься в 0,1М розчині 

FeSO4, якщо ступінь електролітичної дисоціації солі α = 60%. 

2. Дві залізні пластинки опустили в пробірки з розчинами  

ZnSO4 і CuSO4. У якій пробірці відбудеться реакція? 

3. Що називається залишковим струмом і від яких факторів залежить його 

величина? 

4. Яка маса міді виділиться на катоді у результаті електролізу розчину 

купрум(ІІ) сульфату протягом 40хв  і силі струму 1,2А?  

5 Скласти схеми електролізу водного розчину цинк хлориду, якщо: а) анод 

цинковий; б) анод вугільний.  

 

Рівень 3 (оцінка»5») 

1. Електродний потенціал цинкового електрода у розчині солі ZnCl2 cкладає 

− 0,79В. Розрахувати концентрацію іонів Zn
2+

 (моль/л) у цьому розчині солі. 



2. Запишіть схему гальванічного елемента, у якому проходить реакція Zn + 

2HCl (розчин) = H2 + ZnCl2 (розчин). 

3. Маса ртуті, що витікає з ртутного крапельного електрода за 60с, становить 

0,1020г. Час життя 10 крапель – 44,6 с. Розрахуйте характеристику капіляра. 

4. Струм силою 6А пропустили через водний розчин сульфатної кислоти 

протягом 1,5год. Обчислити масу води, що розклалася і об’єми кисню і 

водню, що виділилися (н.у.) 

5. При електролізі 10л розчину, що містить 5моль сульфатної кислоти в 

одному літрі і густина якого 1,3г /мл, на катоді виділилось 560л водню (н.у.). 

Визначити масову частку сульфатної кислоти після електролізу. (3,9% ).  
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