Основні хімічні поняття і закони

План

1. Атомно-молекулярне вчення.
2. Основні стехіометричні закони хімії.
3. Закони газового стану.
До числа основних узагальнень хімії та природознавства відносяться: атомно-молекулярна теорія, закон збереження маси і енергії, періодичний закон, теорія хімічної будови.

Основні поняття хімії дано в атомно-молекулярної теорії, творцем якої є Ломоносов М.В. (1742 р.) і він по праву вважається засновником наукової хімії.

Основні положення атомно-молекулярної теорії:

1. Всі речовини складаються з молекул, атомів або іонів. 
Молекула − найменша частинка речовини, що володіє його хімічними властивостями. 

2. Молекули знаходяться в постійному хаотичному русі, називається тепловим рухом і з підвищенням температури швидкість руху молекул збільшується.

3. Молекули різних речовин відрізняються один від одного масою, розмірами, складом, будовою і хімічними властивостями.

4. Молекули простих речовин складаються з однакових атомів
(Fe, Si, H2, F2, N2), молекули складних речовин − з різних атомів (CO2, C6H6, NaCI).
Прості речовини − гомосполуки, складні − гетеросполуки в агрегатному стані сталий при стандартних умовах.

5. Атомом називається найменша частинка хімічного елемента.

Хімічний елемент – вид атомів з однаковим зарядом ядра та електронної оболонки.

В даний час відомо близько 120 елементів, з них у природі існує 88, 
а решта отримані штучним шляхом. Число існуючих простих речовин близько 400, більше числа елементів, що пояснюється явищем алотропії.

Алотропія − явище утворення кількох простих речовин одним елементом. 
Прості речовини, утворені одним і тим же елементом називаються алотропними видозмінами (модифікаціями). Вони можуть відрізнятися за складом молекул О2 − кисень, О3 − озон або структурою − алмаз, графіт, карбін.

6. Іонами називаються заряджені частинки, що складаються з окремих атомів або груп хімічно пов’язаних атомів, що мають надлишок або нестача електронів. Для атомів елементів-металів характерне утворення позитивно заряджених іонів тобто катіонів.
Na0  – 1e- = Na+
Для атомів елементів-неметалів характерне утворення негативно заряджених іонів тобто аніонів.

Cl0 + 1e- = Cl-
Атом − електронейтральна частинка, що складається з позитивно зарядженого атомного ядра і негативно заряджених електронів (сумарний заряд яких дорівнює нулю). 

Маси атомів хімічних елементів надзвичайно малі

від 1,674 ∙ 10-27 до 4,27 ∙ 10-25кг

m (H ) = 1,67 ∙ 10-27 кг

m (O)  = 2,66 ∙ 10-26 кг

m (C) = 1,993 ∙ 10-26 кг

У хімії користуються не їх абсолютними значеннями мас (Ма), а відносними (Аг, де r означає «відносний» − від англ. relative).

Відносною атомною масою хімічного елемента називається відношення його маси атома до 1/12 маси ізотопу карбону 12С.

1/12 маси атома ізотопу Карбону прийнята за атомну одиницю маси (а.о.м.).

1 а.о.м. = 1/12mа(С) = 1,993 ∙ 10-26/12 = 1,667х10-27кг

У відповідності з цим:

ma(H)                1,674 ∙ 10-27 кг

Ar (Н) = ————   =      ——————   = 1,0079

1/12ma(C)          1,667 ∙ 10-27 кг

Відносна атомна маса – величина безрозмірна.

ma(O)           2,66 ∙ 10-26
Аr (О) = —————  = ———— = 15,999

1/12ma(C)        1,667 ∙ 10-27

Відносна атомна маса показує у скільки разів маса атома даного елемента більше 1/12 маси ізотопу Карбону 12 С. Наприклад, відносна маса Феруму дорівнює 56. Це означає, що атом Феруму 56 Fе в 56 разів важча за 1/12 маси атома Карбону.

Моль − кількість речовини, що містить стільки структурних одиниць (молекул, атомів, іонів, електронів, еквівалентів тощо), скільки міститься атомів у 0,012 кг ізотопу Карбону 12 С.

Число атомів (NА) в 0,012 кг Карбону (тобто в 1 моль) легко визначити, знаючи масу атома Карбону − 1,993 ∙ 10-26 кг

0,012 кг/моль

NА =  ———————— =  6,02 ∙ 10 23 моль-1
1,993 ∙ 10 -26 кг


Ця величина називається постійною Авогадро.


Маса 1 моль речовини називається молярної масою (М) і вона дорівнює відношенню маси цієї речовини m до його кількості n.

                                                     m

M = ——    г/моль або кг/моль

                                                     n

Чисельне значення молярної маси (г/моль) збігається з відносною молекулярною, атомної чи формульної масою цієї речовини. Наприклад, відносна маса молярна

Н2                 −               2,0158                                2,0158 г/моль

(NH4)2CO3    −               96,086                               96,086  г/моль

2. Основні закони стехіометрії.

Стехіометрія − розділ хімії, що розглядає кількісні (масові, об’ємні) співвідношення між реагують речовинами.

а) закон збереження маси та енергії
У 1905 р. основоположник сучасної фізики Альберт Ейнштейн показав, що між масою і енергією існує взаємозв’язок, кількісно виражається рівнянням:
Е = m ∙ с2
де: Е − енергія, m – маса, с  − швидкість світла в вакуумі (3 ∙ 108 м/с)

Кожне хімічне рівняння символізує собою закон збереження маси і енергії, який в уточненій формулюванні говорить:

Сумарні маси і енергії речовин, що вступають у реакцію, завжди дорівнюють сумарним масам і енергій продуктів реакції.
З позицій теорії атома цей закон цілком зрозумілий. При хімічній реакції кількість атомів до і після реакції залишається однаковим. 

NaOH + HCl  = NaCl + H2O

Всі хімічні реакції супроводжуються тепловими ефектами. 
Реакції, які відбуваються з виділенням теплоти, називають екзотермічними, а з поглинанням тепла − ендотермічні.
При нейтралізації будь-якої сильної кислоти будь-яким сильним підставою на кожен моль утворюється води виділяється близько 57,6 кДж теплоти:
NaOH + HCl  = NaCl + H2O + 57,53 кДж

По рівнянню Ейнштейна, якщо при реакції виділяється енергія, то маса продуктів реакції повинна бути менше маси вихідних речовин на величину, еквівалентну виділилася енергії. 

Обчислимо це зменшення для реакції

                                     E        57,53  ∙ 103
m = —  =  ————— = 6,39∙ 10-13 кг

                                               c2             (3 ∙ 108)2

Зважаючи на виключно великий величини квадрата швидкості світла у вакуумі дуже малі зміни маси ведуть до колосального зміни енергії.

Таким чином, при хімічних реакціях, оскільки вони супроводжуються енергетичними ефектами, в дійсності відбувається зміна маси.

Однак ці зміни настільки малі, що ними можна знехтувати. Відчутні зміни маси спостерігаються ядерної хімії та енергетиці, де енергетичні ефекти вимірюються мільярдами кілоджоулів.

б) закон сталості складу
Закон сталості складу, сформульований в 1808 р. Ж. Прустом: будь яка чиста речовина, незалежно від способів її отримання, завжди має сталий якісний і кількісний склад.
Склад води: якісний склад − вона складається з Оксигену і Гідрогену, кількісний склад − 88,89% та 11,11% відповідно.

Вона має вище наведений склад незалежно від того, як вона отримана: синтезом з Гідрогену і Оксигену, реакцією нейтралізації або з кристалогідратів.

Однак постійний і незмінний хімічний склад спостерігається тільки для молекул (NH3, SO2), а також кристалів з молекулярною структурою.

Склад сполук з немолекулярною структурою (з атомної, іонної і металевою решіткою) не є постійним і залежить від умов отримання. 
Закон сталості складу не застосуємо до рідких і твердих розчинів (Н2О і NаCl − розчин).

Речовини постійного складу називаються дальтонідами (в честь Дальтона), а змінного складу − бертолідами (в пам’ять Бертолле).

Склад дальтонідів виражається формулами з цілими стехіометричними індексами (HCl, CH4, Н2О), а бертоліди − з дробовими стехіометричними індексами. Оксид ванадію (II) може мати, залежно від умов отримання, складу від VO0,9 до VO1,3. 
Бертоліди зустрічаються серед бінарних сполук оксидів, гідридів, сульфідів, нітридів, карбідів, силіцидів і інших неорганічних речовин, що мають кристалічну структуру. 

До бертолідів відноситься оксид заліза II, склад його зображено формулою Fе1-хОх < 1, тобто в залежності від умов можна одержати оксиди заліза складу Fе 0,93 О або Fе 0,89 О.

Як випливає із закону сталості складу, елементи взаємодіють між собою в суворо визначених кількісних співвідношеннях. У цьому випадку можна говорити про їх еквівалентності (рівноцінності) при утворенні хімічних сполук.

в) закон кратних відношень
Закон кратних відносин встановлено 1803 р. Джоном Дальтоном.

Якщо два елементи утворюють між собою кілька сполук, то маси атоми одного елемента, які припадають на одну й ту ж масу атома іншого елементу, відносяться між собою як невеликі цілі числа.

На прикладі оксидів Сульфуру:
Ar(S) = 32    Ar(O) = 16
1) SO2       m(S) :  m(O) = 32 : 32 =  1 : 1

2) SO3       m(S) :  m(O) = 32 : 48 =  2 : 3

3. Газові закони.

a) закон об’ємних відносин

Для реакцій речовин, що перебувають у газовому стані і дають газоподібні продукти, дійсний не тільки закон еквівалентів, що визначає відношення мас, але і закон об'ємних відношень Гей-Люссака (1808 р.).
При постійних тиску і температурі об'єми реагуючих між собою газів, а також обсяги газоподібних продуктів реакції відносяться як невеликі цілі числа.

Наприклад: 
2 СО + О2 → 2 СО2
Відношення об’ємів рівне:

V (CO) : V(O2) : V(CO2) = 2  : 1 : 2

б) закон Авогадро
У 1811 р. Амедео Авогадро сформулював закон, згідно з яким у рівних об'ємах різних газів за однакових умов (температури та тиску) міститься однакове число молекул.

Наслідки із закону Авогадро:

1. При однакових умовах 1 моль будь-якого газу займає однаковий об'єм.

2.
При н.у. (тобто Р = 101325 Па, Т = 273,15 К) 1 моль різних газів займає об’єм 22,4 л. Такий об’ємом називається молярним об’ємом газу (Vм) і має розмірність (л/моль).
Vм = 22,4 л/моль, тоді кількість речовини газу визначається за формулою

Vг
nг = ——,

Vм
де Vг – об’єм газу
3. Відношення мас однакових об'ємів різних газів дорівнює відношенню їхніх молярних мас:

      m1            M1
—— =  ——  =  D2

      m2            M2

Це відношення називається відносною густиною першого газу за другим (D2).

D2 = m1/m2 = M1/M2, 
звідси М1 = D2 ∙ М2.

Наприклад, густина (D) Оксигену за Гідрогеном:
DН2= 32/2 = 16

МО2  = 2 ∙ DН2 = 2 ∙ 16 = 32 г/моль

При використанні густини за повітрям Dпов говорять про середню молярну масу повітря (29 г/моль), так як повітря є сумішшю газів (М1 = 29 ∙ Dпов).

в) об’єднаний газовий закон: термін «об'єднаний» означає, що даний закон є об'єднанням двох законів
1) закон Бойля-Маріотта: при постійній температурі обсяг даної кількості газу обернено пропорційний тиску, під яким він перебуває, тобто

P ∙ V = const

2) закон Гей-Люссака: при постійному тиску зміна обсягу газу прямо пропорційно температурі тобто:
V/Т = const

У хімічних розрахунках при здійсненні переходу від нормальних умов або до нормальних використовується вираз об'єднаного газового закону Бойля-Маріотта і Гей-Люссака:
PO · VO         P · V

——— = ——

TO               T

Якщо в цей вираз підставити значення Pо, Vо і То, відповідні об’єм 1 моль газу при н.у. (22,4 л), то Pо Vо / То стає постійним для всіх газів. Це співвідношення позначається R і називається універсальною газовою сталою. 
Числові значення R залежать від того, в яких одиницях виражені об'єм і тиск.

Pо = 101325 Па,   Vо = 22,4 ∙ 10-3  м3,   То = 273 К

Підставляючи відповідні значення у формулу об'єднаного закону для будь-якого газу кількістю речовини 1 моль отримаємо:

PO · VO        1,01325 ∙  105 Па ∙  22,4 ∙ 10-3  м3
R =  ———  =  ——————————————   = 8,31  Дж/моль∙К

TO                                          моль ∙ 273 К

з урахуванням R рівняння стану ідеального газу приймає вигляд

P ∙ V = R ∙ T − для кількості газу n = 1 моль

P ∙ V = n ∙ R T − для кількості газу n моль n= m/M, тоді вираз рівняння стану ідеального газу або, інакше, рівняння Клапейрона-Менделєєва має вигляд:

m

P ∙ V = —— R∙ T

M

