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1. Основні положення атомно-молекулярного вчення. 

Основи атомно-молекулярного вчення вперше були викладенні 
М.В. Ломоносовим (1741 р.) у праці «Елементи математичної хімії». Великий внесок у розвиток атомно-молекулярного вчення зробили видатні російські та зарубіжні вчені М.В. Ломоносов, А.Л. Лавуазье, Ж.Л. Пруст, Дж. Дальтон, А. Авогадро, С. Канніцаро, Й.Я. Берцеліус, Д.І. Менделеєв, О.М. Бутреров. Остаточно атомно-молекулярне вчення сформувалося як наукова теорія у середині ХІХ століття. Розглянемо її основні положення:

1. Всі молекули, атоми й іони, що входять до складу речовини, перебувають у безперервному русі. З точки зору атомно-молекулярного вчення цей рух зумовлений запасом теплової енергії, яку має кожна речовина (тепловий рух). Під час перебігу хімічних реакцій атоми переходять від одних речовин до інших (перегруповуються), внаслідок чого утворюються нові сполуки.

2. Всі речовини поділяються на прості й складні. Прості речовини складаються з атомів одного хімічного елементу. Наприклад, водень (молекула Н2), кисень (молекула О2), хлор (молекула Сl2). До простих речовин належать метали (залізо, мідь, натрій).

3. Всі речовини складаються з атомів, молекул або іонів.  

2. Основні поняття хімії.

Головною характеристикою атома є позитивний заряд його ядра. На основі цієї характеристики атома дають визначення елемента. Хімічний елемент – вид атомів з однаковим позитивним зарядом ядра. Хімічний елемент характеризують символом, атомним номером, атомною масою, ступенем окислення.

   Атом – найменша хімічно неподільна частинка елемента, яка зберігає його хімічні властивості. Властивості атому визначаються його електронною будовою і, насамперед електронною конфігурацією зовнішнього шару. Він є електоронейтральною, що складається з позитивно зарядженого ядра і негативно заряджених електронів. 

Молекула – найменша частинка речовини, яка має сталий склад і здатна зберігати основні хімічні властивості цієї речовини. Молекули складаються з однакових або різних атомів. Гомоядерні та деякі  гетероядерні молекули газоподібних речовин  - двоатомні. Молекули благородних газів – одноатомні. 

Проста речовина – форма існування елемента у вільному стані. Вона складається із атомів одного елемента. Елемент може існувати у вигляді декількох простих речовин. Так, алмаз, графіт та карбін – прості речовини елемента карбону. Вони відрізняються хімічними та фізичними властивостями. 

Іон – електрично заряджена частинка, яка утворюється при відщепленні або приєднанні електронів атомами, або молекулами. 

Число атомів у 12 г 12С відомо, воно дорівнює 6,02 ∙ 1023. Стала величина NA =  6,02*1023  моль -1 називається сталою Авогадро. Вона показує число структурних одиниць в одному молі будь-якої речовини. 

Відношення маси речовини до її кількості називається молярною масою цієї речовини, (маса речовини, взятої в кількості один моль): 
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де М(В) – молярна маса речовини В;

m(В) - маса речовини В;
n(В) – кількість речовини В. 

Одиниця СІ молярної маси – кг/моль або г/моль. Масу m будь-якої кількості речовини ν можна обчислити за формулами 

M = m0N = m0 ν NA = ν M
m = ν M
Здатність хімічного елемента існувати у вигляді декількох простих речовин називають алотропією, а окремі форми простих речовин – алотропічними видозмінами. Вони відрізняються числом атомів у молекулі, як молекулярний кисень О2 та озон  О3, або будовою кристалічної решітки, взаємним розміщенням атомів, як алмаз та графіт. Складні речовини складаються з атомів різних елементів. Їх властивості відрізняються від властивостей елементів, які входять до їх складу.    
Абсолютні маси атомів і молекул дуже малі: маса атома найлегшого елементу (Гідрогену) становить 1,67 10-24 г. В розрахунках визначення мас атомів використовують відносні значення.

За одиницю вимірювання маси атомів англ. фізикохімік Дж. Дальтон запропонував прийняти масу атома найлегшого елементу – Гідрогену. З 1960р. вважають, що відносна атомна маса Оксигену дорівнює 16, а атомна маса Гідрогену – 1,008. До 1960 р. існувало дві шкали атомних мас: фізична і хімічна.У 1960 р. міжнародна спілка теоретичної і прикладної фізики, а в 1961 р. міжнародна спілка теоретичної і прикладної хімії (IUPAC – International Union of Pure and Applied Chemistry) прийняли нову, єдину шкалу атомних мас, за якою маси атомів і молекул порівнюють із 1/12 маси нукліда Карбону 12С. Це зумовлено тим, що в цьому разі відносні атомні маси елементів набувають значень, найближчих до цілих чисел.  
Відносною молекулярною Mr (або атомною Ar) масою речовини називають відношення маси молекули (або атома) m0 даної речовини до 1/12 маси атома Карбону-12 m0c:

Mr = m0 / 1/12 m0c
Відносне число атомів і молекул у речовині характеризують фізичною величиною, яка називається кількістю речовини. Кількість речовини (ν) – це відношення числа молекул N, що міститься в даній речовині, до числа NA атомів у 0,012 кг Карбону:
ν = N / NA.

Якщо речовина складається з окремих атомів, які не сполучені в молекули, то під числом молекул слід розуміти число атомів. 

Кількість речовини виражається в молях. 
Моль – така кількість речовини, яка містить стільки молекул, атомів, іонів або інших структурних одиниць, скільки міститься у 0,012 кг нукліда Карбону 12С. Якщо, наприклад, кількість речовини дорівнює 2 моль, то це означає, що число молекул у речовині в 2 рази більше, ніж число атомів у 0,012 кг нукліда Карбону. 

3. Основні закони хімії
Закон збереження маси речовин 
Цей закон спочатку російський вчений М.В. Ломоносов сформулював 1 1748 році теоретично, а потім у 1756 році експериментально. Однак відкриття цього закону довгий час залишалося невідомим. Тому він повторно був сформульований у 1789 році французьким хіміком Лавуазьє.

У наш час цей закон формулюються так: маса речовин, які вступають у хімічну реакцію, дорівнює масі речовин, які утворюються внаслідок реакції.  Між масою речовини та її енергією існує взаємозв’язок. Який виражають рівнянням Ейнштейна:

Е = m   c2,

де Е – енергія;

m – маса;

с – швидкість світла у вакуумі, яка чисельно дорівнює 2,997925∙108 м/с.

Закон сталості складу

Цей закон сформульований у 1808 році французьким ученим Ж. Пруст. Якісний та кількісний склад сполуки, яка має молекулярну будову, не залежить від способу її одержання.   Закон сталості складу не є  загальним. Він справедливий лише для речовин, які мають молекулярну будову.  

Закон кратних відношень 
Цей закон був відкритий 1803 році Дальтоном, формулюють так: якщо два елементи утворюють між собою декілька хімічних сполук, то маси одного елемента, які припадають на певну масу іншого елемента, відносяться між собою як невеликі цілі числа.  Він справедливий лише для речовин, які мають молекулярну будову.

Закон еквівалентів

Еквівалентом елемента або простої чи складної речовини називають таку їх кількість, яка приєднує або заміщує у хімічних реакціях один моль атомів гідрогену, або взаємодіє з одним еквівалентом будь-якої речовини.  Позначають еквівалент Е, одиниці виміру − моль. 

Масу одного еквівалента елементу або речовини називають еквівалентною масою (Еm, одиниця виміру − г/моль, кг/моль). 

«Еквівалентний» у перекладі означає «рівноцінний», тобто це така кількість елемента чи речовини, яка рівноцінна у хімічних реакціях одному моль атомів гідрогену. 

Згідно з визначенням, еквівалент простої речовини дорівнює такій самій частині моля його атомів, яка взаємодіє з одним молем атомів гідрогену.
Тому в реакції  3Н2 + N2 = 2NH3, еквівалент та еквівалентна маса азоту відповідно дорівнюють:

ЕN = 1/3 моль, ЕmN = 14/3 = 4,7 г/моль.

У загальному випадку еквівалент та еквівалентну масу простої речовини обчислюють за формулами: Е=1/В, Еm=М/В,

де В – валентність елемента за гідрогеном,

М – маса моль атомів елемента.

Для газоподібних речовин користуються поняттям еквівалентного об’єму, який позначають ЕV. Це об’єм, який займає один еквівалент газоподібної речовини за нормальних умов. 
Еквівалентний об’єм обчислюють, користуючись наслідком із закону Авогадро, згідно з яким один моль газоподібної речовини за нормальних умов займає об’єм 22,4 л. 

За законом еквівалентів маси реагуючих речовин прямо пропорційні їх еквівалентним масам: 
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Де m1 та m2 – маси реагуючих речовин;

Еm1 та Еm2 – еквівалентні маси цих речовин.

Якщо одна з реагуючих речовин газоподібна, то у формулі закону еквівалентів замість маси використовують її об’єм (н.у.) та еквівалентний об’єм:  
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Згідно з визначенням, еквівалент елемента в сполуці дорівнює такій його кількості, яка взаємодія з одним молем атомів гідрогену. 

Еквівалент і еквівалентну масу простої та складної речовин також визначають характером їх перетворень. В умовах хімічної взаємодії еквівалент речовини визначають кількістю еквівалентів сполуки, яка взаємодіє з даною речовино.  Наприклад у реакції: 
H2SO4 + NaOH = NaHSO4 + H2O
EH2SO4 = 1 моль, EmH2SO4  = M H2SO4/1 = 98/1 = 98 г/моль

В іншому випадку: H2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O
EH2SO4 = 1/2 моль, EmH2SO4  = M H2SO4/2 = 98/2 = 49 г/моль, оскільки 1 моль кислоти взаємодіє з 2 молями еквівалентів одно кислотного лугу.

Таким чином, для обчислення еквівалентної маси речовини в умовах хімічної реакції необхідно її молярну масу поділити на число еквівалентів речовини, з якою вона взаємодіє. 

Отже еквівалент та еквівалентна маса елемента або простої чи складної речовини є величиною змінною і може приймати різні значення залежно від умов хімічної реакції, ступеня окислення елемента або його валентність за гідрогеном.

У реакціях які перебігають зі зміною ступеню окислення елементів, обчислюють еквівалент та еквівалентну масу окисника та відновника. Еквівалент окисника (відновника) – це така його кількість, яка приєднує (віддає) 1 моль електронів. Еквівалентною масою окисника (відновника) називають масу одного еквівалента окисника (відновника). Еквівалент окисника (відновника) відповідно дорівнює:
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де ne- - число електронів приєднаних або відданих однією молекулою окисника або відновника. Наприклад у реакції:
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Zn є відновником, який внаслідок взаємодії віддає 2 електрони і окислюється до катіона Zn2-. Розведена нітратна кислота є окисником, який відновлюється до аміаку, що утворює в нітратнокислому середовищі нітрат амонію. Тому еквівалент і еквівалентна маса цинку та нітратної кислоти дорівнють: 
ЕZn = 1/2 моля,                                         ЕHNO3 = 1/8 моля,

Еm Zn = M Zn / 2 = 65,4 /2 = 32,7 г/моль   Еm HNO3 = M HNO3 / 8 = 63 / 8 = 7,9 г/моль
Закон об’ємних відношень
Цей закон був відкритий у 1805 – 1808 роках фр. вченим Ж.Л. Гей-Люсаком для реакцій, які перебігають у газовій фазі. Закон формулюються так: при незмінному тиску та температурі об’єми реагуючих газів відносяться  між собою та до об’ємів одержаних газоподібних продуктів реакції як невеликі цілі числа. 

H2 + Cl2 → 2 HCl
2H2 + O2 → 2 H2O
3H2 + N2 → 2 NH3

Так, під час взаємодії 2 об’ємів водню і 1 об’єму кисню утворюється 2 об’єми водяної пари. 

Закон Авогадро та його наслідки
Італійський вчений Амадео Авогадро передбачив, що молекули простих газоподібних речовин – двоатомні. Закон Авогадро формулюють так: у однакових об’ємах різних газів за однакових умов (температури та тиску) міститься однакове число молекул.

Даний закон має два наслідки:

1) моль будь-якого газу при однакових умовах займає однаковий об’єм. Обчислюють молярний об’єм газу за формулою: Vm = M/m, де Vm – об’єм, який займає 1 моль газоподібної речовини за н.у.;

М – молярна маса цієї речовини;

m – маса 1 л газоподібної речовини за н.у.

2) відношення мас однакових об’ємів різних газів, які знаходяться в однакових умовах, називають густиною одного газу за іншим. Визначається за формулою: D = m1/m2
Густина газу за воднем визначають за формулою: DH2 = M/2,0158
Густина газу за повівтрям визначають за формулою: Dпов = M/29
Наприклад, маса 1 л кисню за нормальних умов (101 325 Па, 0 0С), становить 1,43 г. Щоб знайти об’єм 1 моль кисню, складемо пропорцію і розв’яжемо:

1,43 г – 1 л

32 г (1 моль) – Х л

Х = 32 г * 1 л / 1,43 г = 22,4 л.

Ця величина стала. Отже, 1 моль будь-якого газу за нормальних умов займає об’єм 22,4 л, або 0,0224 м3. Цей об’єм називається молярним об’ємом газу.
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