Глава 1. Введение в химию

1.4. Законы стехиометрии[image: image1]
Основные законы стехиометрии, включающие законы количественных соотношений между реагирующими веществами с помощью уравнений химических реакций, вывод формул химических соединений, составляют раздел химии, называемый стехиометрией. Стехиометрия включает в себя законы Авогадро, постоянства состава, кратных отношений, Гей-Люссака, эквивалентов и сохранения массы.

В основу составления химических уравнений положен метод материального баланса, основанный на законе сохранения массы (М. В. Ломоносов, 1748, А. Лавуазье, 1789).

Закон сохранения массы веществ: 

Масса реагирующих веществ равна массе продуктов реакции.

	



	Модель 1.4. Стехиометрические коэффициенты 


В химической реакции число взаимодействующих атомов остается неизменным, происходит только их перегруппировка с разрушением исходных веществ. Взаимодействие водорода и кислорода с образованием воды может быть записано с помощью уравнения химической реакции 

	
	[image: image3.png]



	


Коэффициенты перед формулами химических соединений называются стехиометрическими.

Закон постоянства состава (Ж. Пруст):

Химическое соединение, имеющее молекулярное строение, независимо от метода получения характеризуется постоянным составом.
Такие соединения называют дальтонидами или стехиометрическими в отличие от бертолидов, состав которых зависит от способа получения. Такие соединения состоят не из молекул, а из атомов или ионов.

Закон кратных отношений (Д. Дальтон):

Если два элемента образуют между собой несколько молекулярных соединений, то масса одного элемента, приходящаяся на одну и ту же массу другого, относятся между собой как небольшие целые числа.
При взаимодействии азота с кислородом образуются пять оксидов. На 1 грамм азота в образующихся молекулах приходится 0,57, 1,14, 1,71, 2,28, 2,85 грамм кислорода, что соответствует отношением 2:1, 1:1, 2:3, 1:2, 2:5 в этих оксидах; их составы N2O, NO, N2O3, NO2, N2O5.

Закон эквивалентов (И. Рихтер):

В молекулярных соединениях массы составляющих их элементов относятся между собой как их эквиваленты.
Химический эквивалент – реальная или условная частица вещества, способная соединиться и заместить 1 моль атомов водорода в реакциях присоединения и замещения или принять (отдать) 1 моль электронов в окислительно-восстановительных реакциях.

Химический эквивалент 
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Закон простых объемных отношений (Ж. Гей-Люссак): 

При равных условиях объемы вступающих в реакцию газов относятся друг к другу и к объемам образующихся газообразных продуктов, как небольшие целые числа.
Так, в реакции образования аммиака из простых веществ отношение объемов водорода, азота и аммиака составляет 3 : 1 : 2.

Закон Авогадро: В равных объемах любых газов, взятых при одинаковых условиях, содержится одинаковое число молекул.
Из закона Авогадро вытекают два следствия: 

1. Одинаковое количество молекул любых газов при одинаковых условиях занимают одинаковый объем.
 

2. Относительная плотность одного газа по другому равна отношению их молярных масс.

Число Авогадро – число частиц в моле любого вещества; NA = 6,02∙1023 моль–1.

Молярный объем – объем моля любого газа при нормальных условиях(температура 273 К, давление 101,3 кПа); равен 22,4 л∙моль–1.

Молярная масса (M) – масса одного моля вещества, численно совпадающая с относительными массами атомов, ионов, молекул, радикалов и других частиц, выраженных в г∙моль–1.

Модель 1.4.  Стехиометрические коэффициенты

Эта модель поможет вам приобрести навыки в расстановке стехиометрических коэффициентов. На основании закона сохранения вещества вы установите, в каких соотношениях нужно взять исходные реагенты, чтобы завершить реакцию для получения конечных продуктов. Стехиометрические коэффициенты в уравнении расставлены правильно, если количество атомов каждого вида в левой и правой части уравнения одинаково.

Выберите уравнение реакции, для которого вы хотите подобрать коэффициенты. Для этого выделите строку с нужным уравнением в списке реакций, расположенном под окном с заданием. (В случае надобности вы можете прокрутить этот список вверх и вниз.) После этого выбранное вами уравнение появится в окне с заданием. Затем из списка, расположенного под списком уравнений, выберите тот член уравнения, коэффициент перед которым вы хотите изменить. Значение этого коэффициента следует установить при помощи поля ввода, расположенного правее списка членов уравнения. После того, как расстановка стехиометрических коэффициентов завершена, вы можете проверить правильность вашего решения, нажав на кнопку Проверить. Результат проверки вы увидите в небольшом окне, расположенном между окном с заданием и списком реакций.

Для примера разберем процесс расстановки коэффициентов в реакции BF3 + NaBH4 = NaBF4 + B2H6. Обратите внимание на атомы фтора. Для того, чтобы их количество в правой и левой части совпадало, коэффициент при BF3 и коэффициент при NaBF4 должны относиться как [image: image8.png]LN N O



(*). Теперь посмотрим на атомы водорода. Чтобы их число в обеих частях совпадало, коэффициенты при NaBH4 и B2H6 должны относиться как 3/2 (**). При этом заметим, что коэффициент при NaBH4 должен быть равен коэффициенту при NaBF4 (***), чтобы уравнять количество атомов натрия в реагентах и продуктах. В результате мы можем взять коэффициент при BF3 взять равным 4, тогда условие (*) дает коэффициент при NaBF4 равный 3, условие (***) делает и коэффициент при NaBH4 равный 3, тогда по условию (**) перед B2H6 нужно поставить 2. Обратите внимание, что поскольку коэффициенты при всех продуктах и реагентах уже определены, количество атомов бора в левой и правой частях уравнялось автоматически. Второй пример – окислительно-восстановительная реакция взаимодействия KMnO4 с HCl. (В нашей модели эта задача не предлагается для решения.) Исходные данные: в кислой среде [image: image9.png]MnO,



присоединяя 5 электронов, восстанавлявается до Mn2+, а Cl–, как восстановитель, теряя один электрон, окисляется до свободного хлора Cl2. В соответствии с этим запишем две полуреакции:

· восстановление: [image: image10.png]MnO,



+ 5e + 8 [image: image11.png]


= [image: image12.png]


+ 4 [image: image13.png]H,0




· окисление: 2 Cl– – 2e = Cl2
Коэффициенты в этих реакциях расставляем в соответствии с принципами, изложенными выше, учитывая, что полный электрический заряд в обеих частях полуреакции должен быть одинаков.

Число общих (принятых-отданных) электронов следует положить равным 10 (наименьшее общее кратное количеств электронов принятых в одной полуреакции и отданных в другой). В результате, домножая полуреакцию восстановления на 2, а полуреакцию окисления на 5 и складывая их, получим: 
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Условие электронейтральности каждого из веществ требует добавить в левую часть некоторое количество ионов калия и хлора, которые в продуктах дают KCl. Окончательно имеем: 

	
	2KMnO4 + 16HCl = 2MnCl2 + 5Cl2 + 2KCl + 8H2O. 
	


1.5. Химические реакции[image: image15]
Взаимодействие химических соединений записывается с помощью химических уравнений, отражающих материальный баланс всех реагирующих веществ. Это достигается с помощью стехиометрических коэффициентов перед формулами соединений: 

	
	[image: image16.png]ab + BB =cC+dD,




	


где A, B, C, D – реагирующие вещества; a, b, c, d – стехиометрические коэффициенты.

Можно выделить четыре основных типа химических реакций:

Соединения:
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	[image: image19.png]CuSO, + 5H,0 = CuS0, - SH,O




	


Замещения:
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Разложения:
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	[image: image25.png]CuS0, - SH,O = CuS0, + SHO,




	


	
	[image: image26.png]NH,NO, =N, + 2H,0




	


Обмена:
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	[image: image28.png]CaCly + Na,CO,; = CaCO; | + 2NaCl,




	


	
	[image: image29.png]2NaCl+H,50, =Na,80, + 2HCI |




	


Реакции, сопровождающиеся изменением степени окисления всех или некоторых реагирующих веществ, называются окислительно-восстановительными. Из написанных выше реакций к таковым относятся: 
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Стехиометрические расчеты по уравнениям реакций.

   На основе закона сохранения массы и закона постоянства состава для необратимой (полностью протекающей в одном направлении) реакции можно расчитать по известному значению массы одного из веществ (реагента или продукта) значения массы всех остальных веществ принимающих участие в реакции. Уравнение реакции должно быть точно известно. Такие расчеты являются предметом раздела химии, называемого стехиометрия.
   Стехиометрические расчеты по уравнениям реакций основаны на соотношении:

	mA
	 = 
	nA·MA

	-----
	
	-----

	mB
	
	nB·MB


где
А - формула вещества в реакции;
mA - известная масса вещества А;
В - формула любого другого вещества (реагента, продукта) в реакции;
mВ - значение массы вещества В которую необходимо найти;
nA и nB - количества веществ, численно равные стехиометрическим коэффициентам при формулах соответствующих веществ в уравнении реакции.

   Искомую величину mВ расчитывают по уравнению:

	mВ
	 = 
	mA·nВ·MВ

	
	
	-----------

	
	
	nА·MА


   Решение типовой задачи по нахождению массы одного из реагентов (или продуктов) включает следующие этапы.

1. Составляют и проверяют уравнение химической реакции
	3Fe3O4 + 8Al = 9Fe + 4Al2O3


2. По условию задачи устанавливают, масса какого вещества задана и массу каких веществ требуется определить. Например, для приведенной реакции, необходимо определить массу реагентов (Fe3O4 и Al), если известна масса одного из продуктов - железа (500 г).

3. Расчитывают значения молярной массы веществ, участвующих в реакции.

	M(Al) = 26.98 г/моль;   M(Fe3O4) = 231.54 г/моль;    M(Fe) = 55.85 г/моль


4. Устанавливают значения стехиометрических количеств тех же веществ.

	n(Al) = 8 моль;   n(Fe3O4) = 3 моль;    n(Fe) = 9 моль


5. Записывают расчетные формулы, подставляют значения известных величин и находят значения искомых величин

	m(Al)
	 = 
	m(Fe)·n(Al)·M(Al)
	 = 
	500 г · 8 моль · 26,8 г/моль
	 = 
	214,7 г

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

	
	
	n(Fe)·M(Fe)
	
	9 моль · 55,85 г/моль
	
	


	m(Fe3O4)
	 = 
	m(Fe)·n(Fe3O4)·M(Fe3O4)
	 = 
	500 г · 3 моль · 231,54 г/моль
	 = 
	691,0 г

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

	
	
	n(Fe)·M(Fe)
	
	9 моль · 55,85 г/моль
	
	


6. Формулируют ответ задачи. В данном примере для получения 500 г желеха в соответствии со стехиометрией данной реакции необходимо взять 214,7 г Al и 691,0 г Fe3O4). 

   Если участниками раекции являются газы, то для упрощения стехиометрических расчетов (при заданном или искомом значении объема газа) используют значение молярного объема газа VM вместо его молярной массы.

ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ И ЗАКОНЫ ХИМИИ

 

Химия - наука о веществах, закономерностях их превращений (физических и химических свойствах) и применении. В настоящее время известно более 100 тыс. неорганических и более 4 млн. органических соединений.

Химические явления: одни вещества превращаются в другие, отличающиеся от исходных составом и свойствами, при этом состав ядер атомов не изменяется.

Физические явления: меняется физическое состояние веществ (парообразование, плавление, электропроводность, выделение тепла и света, ковкость и др.) или образуются новые вещества с изменением состава ядер атомов.

Атомно - молекулярное учение.
1.      Все вещества состоят из молекул. Молекула - наименьшая частица вещества, обладающая его химическими свойствами.

 2.      Молекулы состоят из атомов. Атом - наименьшая частица химического элемента, сохраняющая все его химические свойства. Различным элементам соответствуют различные атомы.

 3.      Молекулы и атомы находятся в непрерывном движении; между ними существуют силы притяжения и отталкивания.

 Химический элемент - это вид атомов, характеризующийся определенными зарядами ядер и строением электронных оболочек. В настоящее время известно 110 элементов: 89 из них найдены в природе (на Земле), остальные получены искусственным путем. Атомы существуют в свободном состоянии, в соединениях с атомами того же или других элементов, образуя молекулы. Способность атомов вступать во взаимодействие с другими атомами и образовывать химические соединения определяется его строением. Атомы состоят из положительно заряженного ядра и отрицательно заряженных электронов, движущихся вокруг него, образуя электронейтральную систему, которая подчиняется законам, характерным для микросистем.

 Атомное ядро - центральная часть атома, состоящая из Z протонов и N нейтронов, в которой сосредоточена основная масса атомов.

 Заряд ядра - положительный, по величине равен количеству протонов в ядре или электронов в нейтральном атоме и совпадает с порядковым номером элемента в периодической системе. Сумма протонов и нейтронов атомного ядра называется массовым числом A = Z + N.

 Изотопы - химические элементы с одинаковыми зарядами ядер, но различными массовыми числами за счет разного числа нейтронов в ядре.

	Массовое       
число   
Заряд   
ядра       
	A
Z
	Э          
	63
29
	Cu   и   
	65
29
	Cu;    
	35
17
	Cl   и   
	37
17
	Cl


 Химическая формула - это условная запись состава вещества с помощью химических знаков (предложены в 1814 г. Й. Берцелиусом) и индексов (индекс - цифра, стоящая справа внизу от символа. Обозначает число атомов в молекуле). Химическая формула показывает,  атомы каких элементов и в каком отношении соединены между собой в молекуле.
 Аллотропия - явление образования химическим элементом нескольких простых веществ, различающихся по строению и свойствам. Простые вещества- молекулы, состоят из атомов одного и того же элемента.
Cложные вещества - молекулы, состоят из атомов различных химических элементов.
 Международная единица атомных масс равна 1/12 массы изотопа  12C - основного изотопа природного углерода.
1 а.е.м = 1/12 • m (12C) = 1,66057 • 10-24 г
 Относительная атомная масса (Ar) - безразмерная величина, равная отношению средней массы атома элемента (с учетом процентного содержания изотопов в природе) к 1/12 массы атома 12C.
 Средняя абсолютная масса атома (m) равна относительной атомной массе, умноженной на а.е.м.
Ar(Mg) = 24,312
m (Mg) = 24,312 • 1,66057 • 10-24 = 4,037 • 10-23 г
 Относительная молекулярная масса (Mr) - безразмерная величина, показывающая, во сколько раз масса молекулы данного вещества больше 1/12 массы атома углерода 12C.
 
Mг = mг / (1/12 mа(12C))
mr - масса молекулы данного вещества;
mа(12C) - масса атома углерода 12C.
 
Mг =  Aг(э). Относительная молекулярная масса вещества равна  сумме относительных атомных масс всех элементов с учетом индексов.
 
Примеры.
 Mг(B2O3) = 2 • Ar(B) + 3 • Ar(O) = 2 • 11 + 3 • 16 = 70
 Mг(KAl(SO4)2) = 1 • Ar(K) + 1 • Ar(Al) + 1 • 2 • Ar(S) + 2 • 4 • Ar(O) =
= 1 • 39 + 1 • 27 + 1 • 2 • 32 + 2 • 4 • 16 = 258
 Абсолютная масса молекулы  равна относительной молекулярной массе, умноженной на а.е.м. Число атомов и молекул в обычных образцах веществ очень велико, поэтому при характеристике количества вещества используют специальную единицу измерения - моль.
 Количество вещества, моль.  Означает определенное число структурных элементов (молекул, атомов, ионов). Обозначается , измеряется в моль.  Моль - количество вещества, содержащее столько же частиц, сколько содержится атомов в 12 г углерода.
 Число Авогадро ди Кваренья (NA). Количество частиц в 1 моль любого вещества одно и то же и равно 6,02 • 1023. (Постоянная Авогадро имеет размерность - моль-1).
 
Пример.
Сколько молекул содержится в 6,4 г серы?
Молекулярная масса серы равна 32 г /моль. Определяем количество г/моль вещества в 6,4 г серы:
(s) = m(s) / M(s) = 6,4г / 32 г/моль = 0,2 моль
 Определим число структурных единиц (молекул), используя постоянную Авогадро NA 
N(s) = (s) • NA = 0,2 • 6,02 • 1023 = 1,2 • 1023
 Молярная масса показывает массу 1 моля вещества (обозначается M).
M = m / 
 Молярная масса вещества равна отношению массы вещества к соответствующему количеству вещества.

 Молярная масса вещества численно равна его относительной молекулярной массе, однако первая величина имеет размерность г/моль, а вторая - безразмерная.
M = NA • m(1 молекула)  = NA • Mг • 1 а.е.м. = (NA • 1 а.е.м.) • Mг = Mг
 Это означает, что если масса некоторой молекулы равна, например, 80 а.е.м. (SO3), то масса одного моля молекул равна 80 г. Постоянная Авогадро является коэффициентом пропорциональности, обеспечивающим переход от молекулярных соотношений к молярным. Все утверждения относительно молекул остаются справедливыми для молей (при замене, в случае необходимости, а.е.м. на г) Например, уравнение реакции: 2Na + Cl2  2NaCl, означает, что два атома натрия реагируют с одной молекулой хлора или, что одно и то же, два моль натрия реагируют с одним молем хлора.
 
Закон сохранения массы веществ
Масса всех веществ, вступивших в химическую реакцию, равна массе всех продуктов реакции.
Атомно-молекулярное учение этот закон объясняет следующим образом: в  результате  химических  реакций  атомы  не исчезают и не возникают, а  происходит их перегруппировка (т.е. химическое превращение- это процесс  разрыва одних связей между атомами и образование других, в результате  чего из молекул исходных веществ получаются молекулы продуктов реакции). Поскольку число атомов до и после реакции остается неизменным, то их общая масса также изменяться не должна. Под массой понимали величину, характеризующую количество материи.
В начале 20 века формулировка закона сохранения массы подверглась  пересмотру в связи с появлением теории относительности (А.Эйнштейн, 1905 г.), согласно которой масса тела зависит от его скорости и, следовательно, характеризует не только количество материи, но и ее движение.  Полученная телом энергия E связана с увеличением его массы m соотношением E = m • c2 , где с - скорость света. Это соотношение не используется в химических реакциях, т.к. 1 кДж энергии соответствует изменению  массы на ~10-11 г и m практически не может  быть  измерено. В ядерных  реакциях, где Е в ~106 раз больше, чем в химических реакциях, m следует учитывать.
Исходя из закона сохранения массы, можно составлять уравнения химических реакций и по ним производить расчеты. Он является основой количественного химического анализа.

 
Составление химических уравнений
 Включает три этапа:
 1.      Запись формул веществ, вступивших в реакцию (слева) и продуктов реакции (справа), соединив их по смыслу знаками "+" и "" :
HgO  Hg + O2
 2.      Подбор коэффициентов для каждого вещества так, чтобы количество атомов каждого элемента в левой и правой части уравнения было одинаково:
2HgO  2Hg + O2
 3.      Проверка числа атомов каждого элемента в левой и правой частях уравнения.
 
Расчеты по химическим уравнениям
Расчеты по химическим уравнениям (стехиометрические расчеты) основаны на законе сохранения массы веществ. В реальных химических процессах из-за неполного протекания реакций и потерь масса продуктов обычно меньше теоретически рассчитаной. Выходом реакции () называют отношение реальной массы продукта (mp) к теоретически возможной (mт), выраженное в долях единицы или в процентах.
= (mp / mт) • 100%
 Если в условиях задач выход  продуктов реакции не указан, его в расчетах принимают за 100% (количественный выход).
 
Пример 1
Сколько г меди образуется при восстановлении 8 г оксида водородом, если выход реакции составил 82% от теоретического?
 Решение
CuO + H2  Cu + H2O
 1.      Рассчитаем теоретический выход меди по уравнению реакции: 80 г (1 моль) CuO при восстановлении может образовать 64 г (1 моль) Cu; 8 г CuO при восстановлении может образовать Х г Cu
2.      Определим, сколько граммов меди образуется при 82% выходе продукта:
6,4 г –– 100% выход (теоретический)
Х г –– 82%
X = (8 • 82) / 100 = 5,25 г
 
Пример 2
Определите выход реакции получения вольфрама методом алюминотермии, если из 33,14 г концентрата руды, содержащей WO3 и невосстанавливающиеся примеси (массовая доля примесей 0,3) было получено 12,72 г металла?
 Решение
a)     Определим массу (г) WO3 в 33,14 г концентрата руды
 
(WO3)= 1,0 - 0,3 = 0,7
m(WO3) = (WO3) • mруды = 0,7 • 33,14 = 23,2 г
 b)     Определим теоретический выход вольфрама в результате восстановления 23,2 г WO3 порошком алюминия.
WO3 + 2Al  Al2O3 + W
 При восстановлении 232 г (1 г-моль) WO3 образуется 187 г (1 г-моль) W, а из 23,2 г WO3 –– Х г W
 X = (23,2 • 187) / 232 = 18,7 г  W
 c)      Рассчитаем практический выход вольфрама
 18,7 г  W –– 100%
12,72 г  W –– Y%
Y = (12,72 • 100) / 18,7 = 68%
 
Пример 3.
Сколько граммов осадка сульфата бария образуется при слиянии растворов, содержащих  20,8 г  хлорида бария и 8,0 г сульфата натрия?
 Решение.
BaCl2 + Na2SO4  BaSO4 + 2NaCl
 Расчет количества продукта реакции ведут по исходному веществу, взятому в недостатке.
 1.      Предварительно определяют, какое из двух исходных веществ находится в недостатке.
Обозначим количество г Na2SO4  –– X.
208 г (1моль) BaCl2 реагирует с 132 г (1 моль) Na2SO4; 20,8 г –– с Х г
 X = (20,8  • 132) / 208 = 13,2 г Na2SO4
 Мы установили, что на реакцию с 20,8 г BaCl2 затратится 13,2 г Na2SO4, а дано 18,0 г Таким образом, сульфат натрия взят в реакцию в избытке и дальнейшие вычисления следует вести по BaCl2, взятому в недостатке.
2.      Определяем количество граммов выпавшего осадка BaSO4. 208 г (1 моль) BaCl2 образует 233 г (1 моль) BaSO4; 20,8 г –– Y г
 Y = (233 • 20,8) / 208 = 23,3 г
 
Закон постоянства состава
Все индивидуальные химические вещества имеют постоянный качественный и количественный состав и определенное химическое строение, независимо от способа получения.
Из закона постоянства состава следует, что при образовании сложного вещества элементы соединяются друг с другом в определенных массовых соотношениях.
 
Пример.
CuS - сульфид меди. m(Cu) : m(S) = Ar(Cu) : Ar(S) = 64 : 32 = 2 : 1
Чтобы получить сульфид меди (CuS) необходимо смешать порошки меди и серы в массовых отношениях 2 : 1.
Если взятые количества исходных веществ не соответствуют их соотношению в химической формуле соединения, одно из них останется в избытке.
 Например, если взять 3 г меди и 1 г серы, то после реакции останется 1 г меди, который не вступил в химическую реакцию. Вещества немолекулярного строения не обладают строго постоянным составом. Их состав зависит от условий получения.
 
Массовая доля элемента (Э) показывает, какую часть составляет масса данного элемента от всей массы вещества: где n - число атомов; Ar(Э) - относительная атомная масса элемента; Mr - относительная молекулярная масса вещества.
(Э) = (n • Ar(Э)) / Mr
 Зная количественный элементный состав соединения можно установить его простейшую молекулярную формулу:
 1.      Обозначают формулу соединения Ax By Cz
 2.      Рассчитывают отношение X : Y : Z через массовые доли элементов:
(A) = (х • Ar(А)) / Mr(AxByCz)
(B) = (y • Ar(B)) / Mr(AxByCz)
(C) = (z • Ar(C)) / Mr(AxByCz)
 
X = ((A) • Mr) / Ar(А)
Y = ((B)  • Mr) / Ar(B)
Z = ((C)  • Mr) / Ar(C)
 
x : y : z = ((A) / Ar(А)) : ((B) / Ar(B)) : ((C) / Ar(C))
 3.      Полученные цифры делят на наименьшее для получения целых чисел X, Y, Z.
 4.      Записывают формулу соединения.
 
Закон кратных отношений
Если два химических элемента дают несколько соединений, то весовые доли одного и того же элемента в этих соединениях, приходящиеся на одну и ту же весовую долю второго элемента, относятся между собой как небольшие целые числа.

N2O          N2O3          NO2(N2O4)          N2O5
Число атомов кислорода в молекулах этих соединений, приходящиеся на два атома азота, относятся между собой как 1 : 3 : 4 : 5.  
               
Закон объемных отношений
"Объемы газов, вступающих в химические реакции, и  объемы газов, образующихся в результате реакции, относятся между собой как небольшие целые числа".
 Следствие. Стехиометрические коэффициенты в  уравнениях химических реакций для молекул газообразных веществ показывают, в каких объемных отношениях реагируют или получаются газообразные вещества.
 
Примеры.
 a)                                                                                                                     
2CO + O2  2CO2
 При окислении двух объемов оксида углерода (II) одним объемом кислорода образуется 2 объема углекислого газа, т.е. объем исходной реакционной смеси уменьшается на 1 объем.
b)     При синтезе аммиака из элементов:
n2 + 3h2  2nh3
 Один объем азота реагирует с тремя объемами водорода; образуется при этом 2 объема аммиака - объем исходной газообразной реакционной массы уменьшится в 2 раза.
 
Закон Авогадро ди Кваренья
В равных объемах различных газов при одинаковых условиях (температура, давление и т.д.) содержится одинаковое число молекул.
 
Закон справедлив только для газообразных веществ.
 
Следствия.
 
1.      Одно и то же число молекул различных газов при  одинаковых условиях занимает одинаковые объемы.
 
2.      При нормальных условиях (0C = 273К , 1 атм = 101,3 кПа) 1 моль любого газа занимает объем 22,4 л.
 
Пример 1.
Какой объем водорода при н.у. выделится при растворении 4,8 г магния в избытке соляной кислоты?
 
Решение.
Mg + 2HCl  MgCl2 + H2​
 
При растворении 24 г (1 моль) магния в HCl выделилось 22,4 л (1 моль) водорода; при растворении 4,8 г магния –– Х л водорода.
 
X = (4,8 • 22,4) / 24 = 4,48 л водорода
 
Пример 2.
3,17 г хлора занимают объем равный 1 л (при н.у.). Вычислите по этим данным молекулярную массу хлора.
 
Решение.
Находим массу 22,4 л хлора
1 л––3,17 г  хлора
22,4 л–– Х г  хлора
X = 3,17 • 22,4 = 71 г
 
Следовательно, молекулярная масса хлора - 71.
 
Объединенный газовый закон - объединение трех независимых частных газовых законов: Гей-Люссака, Шарля, Бойля-Мариотта, уравнение, которое можно записать так:
 
P1V1 / T1 = P2V2 / T2
 
И наоборот, из объединенного газового закона
при P = const (P1 = P2) можно получить
V1 / T1 = V2 / T2
(закон Гей-Люссака); 
 
при Т= const (T1 = T2): 
P1V1 = P2V2
(закон Бойля-Мариотта);
 
при V = const
P1 / T1 = P2 / T2
(закон Шарля).
 
Уравнение Клайперона-Менделеева
 
Если записать объединенный газовый закон для любой массы любого газа, то получается уравнение Клайперона-Менделеева:

 
pV= (m / M) RT
 
где m - масса газа; M - молекулярная масса; p - давление; V - объем; T - абсолютная температура (°К); R - универсальная газовая постоянная (8,314 Дж/(моль • К) или 0,082 л атм/(моль • К)).
Для данной массы конкретного газа отношение m / M постоянно, поэтому из уравнения Клайперона-Менделеева получается объединенный газовый закон.
 
Пример.
Какой объем займет при температуре 17°C и давлении 250 кПа оксид углерода (II) массой 84 г?
 
Решение.
Количество моль CO равно:
(CO) = m(CO) / M(CO) = 84 / 28 = 3 моль
Объем CO при н.у. составляет
3 • 22,4 л = 67,2 л
 
Изобъединенного газового закона Бойля-Мариотта и Гей-Люссака:
 
(P • V) / T = (P0 • V0) / T2
 
Следует
V(CO) = (P0 • T • V0) / (P • T0) = (101,3 • (273 + 17) • 67,2) / (250 • 273) = 28,93 л
 
Относительная плотность газов показывает, во сколько раз 1 моль одного газа тяжелее (или легче) 1 моля другого газа.
 
DA(B)=(B)(A) = M(B) / M(A)
 
Средняя молекулярная масса смеси газов равна общей массе смеси, деленной на общее число молей:
 
Mср = (m1 +.... + mn) / (1 +.... + n) = (M1 • V1 + .... Mn • Vn) / (1 +.... + n)
 
Пример1.
Плотность некоторого газообразного вещества по водороду равна 17. Чему равна его плотность по воздуху (Мср.=29).
 
Решение.
DH2 = Mв-ва / MH2 = Мв-ва / 2
 
Мв-ва= 2DH2 = 34
 
Dвозд = Mв-ва / Mвозд. ср = 34 / 29 = 1,17
 
Пример2.
Определите плотность по воздуху смеси азота, аргона и углекислого газа, если массовые доли компонентов составляли 15, 50 и 35% соответственно.
 
Решение.
Dсмеси(по воздуху) = Mсмеси / Mвозд. = Мсмеси / 29
 
Mсмеси = (15 • 28 + 50 • 40 + 35 • 44) / 100 = (420 + 2000 + 1540) / 100 = 39,6
 
Dсмеси(по воздуху) = Mсмеси / 29 = 39,6 / 29 = 1,37
 
Планетарная модель строения атома
(Э.Резерфорд, 1911 г.)
 
1.      Атомы химических элементов имеют сложное внутреннее строение.
 
2.      В центре атома находится положительно заряженное ядро, занимающее ничтожную часть пространства внутри атома.
 
3.      Весь положительный заряд и почти вся масса атома сосредоточена в ядре атома(масса электрона равна 1/1823 а.е.м.).
 
4.      Вокруг ядра по замкнутым орбиталям движутся электроны. Их число равно заряду ядра. Поэтому атом в целом - электронейтрален.
 
Ядро атома
 
Ядро атома состоит из протонов и нейтронов (общее название - нуклоны). Число протонов в ядре атома элемента строго определено - равно порядковому номеру элемента в периодической системе - Z. Число нейтронов в ядре атомов одного и того же элемента может быть различным - A - Z (где А - относительная атомная масса элемента; Z - порядковый номер).
Заряд ядра атома определяется числом протонов. Масса ядра определяется суммой протонов и нейтронов.
 
Изотопы
 
Изотопы - разновидности атомов определенного химического элемента, имеющие одинаковый атомный номер, но разные массовые числа. Обладают ядрами с одинаковым числом протонов и различным числом нейтронов, имеют одинаковое строение электронных оболочек и занимают одно и то же место в периодической системе химических элементов.
Относительные атомные массы элементов, приводимые в периодической системе - есть средние массовые числа природных смесей изотопов. Поэтому они и отличаются от целочисленных значений.
 
Пример.
Природный таллий (ат.н.81, ат. масса 204,383) состоит из двух изотопов:
 
таллий – 203
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таллий - 205
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Средняя атомная масса таллия равна:
 
Aср.(Tl) = (0,295 • 203 + 0,705 • 205) / 2 = 204,383
 
Изотопы водорода имеют специальные символы и названия:

	1
1
	H - протий; 
	2
1
	D - дейтерий; 
	3
1
	T - тритий.


 
Химические свойства изотопов одного элемента одинаковы. Изотопы, имеющие одинаковые массовые числа, но различные заряды ядер, называются изобарами 
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Радиоактивность
 
Радиоактивность - самопроизвольное превращение неустойчивого изотопа одного химического элемента в изотоп другого элемента, сопровождающееся испусканием элементарных частиц или ядер (например, α- частиц).
Радиоактивность, проявляемая природными изотопами элементов, называется естественной радиоактивностью.
Самопроизвольный распад ядер описывается уравнением: mt = m0 • (1/2)t / T1/2 где mt и m0 - массы изотопа в момент времени t и в начальный момент времени; Т1/2 - период полураспада, который является постоянным для данного изотопа. За время Т1/2 распадается половина всех ядер данного изотопа.
 
Основные виды радиоактивного распада.
 
 -  распад.    Сопровождается потоком положительно заряженных ядер атома гелия 42Не (- частиц) со скоростью 20000 км/с. При этом заряд Z исходного ядра уменьшается на 2 единицы (в единицах элементарного заряда), а массовое число А - на 4 единицы (в атомных единицах массы).
 
Z' = Z – 2
A' = A – 4
                                 
т.е. образуется атом элемента, смещенного по периодической системе на две клетки влево, от исходного радиоактивного элемента, а его массовое число на 4 единицы меньше исходного.

	226
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 - распад. Излучение ядром атома потока электронов со скоростью 100'000 - 300'000 км/с. (Электрон образуется при распаде нейтрона ядра. Нейтрон может распадаться на протон и электрон.) При - распаде массовое число изотопа не изменяется, поскольку общее число протонов и нейтронов сохраняется, а заряд ядра увеличивается на 1. (Химический элемент смещается в периодической системе на одну клетку вправо, а его массовое число не изменяется)

	234
90
	Th    
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- распад. Возбужденное ядро испускает электромагнитное излучение с очень малой длиной волны и высокой частотой, обладающее большой проникающей способностью, при этом энергия ядра уменьшается, массовое число и заряд остаются неизменными. (Химический элемент не смещается в периодической системе, его массовое число не изменяется и лишь ядро его атома переходит из возбужденного состояния в менее возбужденное).
Ядерные реакции - превращения ядер, происходящие при их столкновении друг с другом или с элементарными частицами. Первая искусственная ядерная реакция была осуществлена Э.Резерфордом (1919 г.) при бомбардировке ядер азота - частицами:

	14
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	O + 
	1
1
	H


 
С помощью ядерных реакций были получены изотопы многих химических элементов и ядра всех химических элементов с порядковыми номерами от 93 до 110.
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Химическим уравнением (уравнением химической реакции) называют условную запись химической реакции с помощью химических формул, числовых коэффициентов и математических символов.

Уравнение химической реакции даёт качественную и количественную информацию о химической реакции, реагентах и продуктах реакции; его составление основывается на законах стехиометрии, в первую очередь, законе сохранения массы веществ в химических реакциях. Кроме уравнений используются полные и краткие схемы химических реакций – условные записи, дающие представление о природе реагентов и продуктов, т. е. качественную информацию о химической реакции.

См. также: Стехиометрическое уравнение



Правила составления
В левой части уравнения записывают формулы(формулу) веществ, вступивших в реакцию, соединяя их знаком "плюс". В правой части уравнения записывают формулы(формулу) образовавшихся веществ, также соединенных знаком "плюс". Между частями уравнения ставят стрелку. Затем находят коэффициенты - числа, стоящие перед формулами веществ, чтобы число атомов одинаковых элементов в левой и правой частях уравнения было равным.

Для составления уравнений химических реакций , кроме знания формул реагентов и продуктов реакции, необходимо верно подобрать коэффициенты. Это можно сделать, используя несложные правила:

1. Перед формулой простого вещества можно записывать дробный коэффициент, который показывает количество вещества реагирующих и образующихся веществ.

2. Если в схеме реакции есть формула соли, то вначале уравнивают число ионов, образующих соль.

3. Если участвующие в реакции вещества содержат водород и кислород, то атомы водорода уравнивают в предпоследнюю очередь, а атомы кислорода - в последнюю.

4. Если в схеме реакции имеется несколько формул солей, то необходимо начинать уравнивание с ионов, входящих в состав соли, содержащей большее их число.

Символы в химических уравнениях
Для обозначения различных типов реакций используются следующие символы:

· "[image: image39.png]


" используется в том случае, когда соблюдено стехиометрическое соотношение.

· "[image: image40.png]


" используется для обозначений прямой реакции.

· "[image: image41.png]


" используется для обозначения реакции протекающей в обоих направлениях.

· "[image: image42.png]


" используется для обозначения химического равновесия.

Расстановка коэффициентов в уравнениях
Закон сохранения массы гласит, что количество вещества каждого элемента до реакции равняется количеству вещества каждого элемента после реакции. Таким образом, левая и правая части химического уравнения должны иметь одинаковое количество атомов того или иного элемента. Химическое уравнение должно быть электронейтрально, то есть сумма зарядов в левой и правой части уравнения в сумме должны давать ноль. Одним из способов уравнивания количества атомов в химическом уравнении является подбор коэффициентов методом проб и ошибок. Для более сложных случаев следует использовать систему линейных алгебраических уравнений. Как правило,химические уравнения записываются с наименьшими целочисленными коэффициентами. В случае если перед химической формулой нет коэффициента, подразумевается что он равен единице. Проверка материального баланса, то есть количества атомов с левой и правой части, может быть следующей: перед самой сложной химической формулой ставится коэффициент 1. Далее расставляются коэффициенты перед формулами таким образом, что бы количество атомов каждого из элементов в левой и правой части уравнения было равно. Если один из коэффициентов - дробный, то следует умножить все коэффициенты на число стоящее в знаменателе дробного коэффициента. Если перед формулой коэффициент 1, то его опускают. Пример, расстановка коэффициентов в химической реакции горение метана:

1CH4 + O2 [image: image43.png]


CO2 + H2O

Количество атомов углерода с левой и правой сторон одинаково. Следующий элемент, который следует уравнять - водород. Слева 4 атома водорода, справа 2, чтобы уравнять количество атомов водорода следует поставить коэффициент 2 перед водой, в результате:

1CH4 + O2 [image: image44.png]


CO2 + 2H2O

Проверка правильности расстановки коэффициентов в любом химическом уравнении производится подсчетом количества атомов кислорода, если в левой и правой части количество атомов кислорода одинаково, значит коэффициенты расставлены правильно.

1CH4 + 2O2 [image: image45.png]


CO2 + 2H2O

Перед молекулами CH4 и CO2 коэффициент 1 опускают.

Окислительно-восстановительные реакции
Окислительно-восстановительные реакции (ОВР) — это встречно-параллельные химические реакции, протекающие с изменением степеней окисления атомов, входящих в состав реагирующих веществ, реализующихся путём перераспределения электронов между атомом-окислителем и атомом-восстановителем.

В процессе окислительно-восстановительной реакции восстановитель отдаёт электроны, то есть окисляется; окислитель присоединяет электроны, то есть восстанавливается. Причём любая окислительно-восстановительная реакция представляет собой единство двух противоположных превращений — окисления и восстановления, происходящих одновременно и без отрыва одного от другого.

Окисление - процесс отдачи электронов, с увеличением степени окисления. При окислении вещества в результате отдачи электронов увеличивается его степень окисления. Атомы окисляемого вещества называются донорами электронов, а атомы окислителя — акцепторами электронов. Окислитель, принимая электроны, приобретает восстановительные свойства, превращаясь в сопряжённый восстановитель.

Восстановлением называется процесс присоединения электронов атомом вещества, при этом его степень окисления понижается. При восстановлении атомы или ионы присоединяют электроны. При этом происходит понижение степени окисления элемента. Восстановитель, отдавая электроны, приобретает окислительные свойства, превращаясь в сопряжённый окислитель.

При составлении уравнения окислительно-восстановительной реакции необходимо определить восстановитель, окислитель и число отдаваемых и принимаемых электронов. Как правило, коэффициенты подбирают, используя либо метод электронного баланса, либо метод электронно-ионного баланса (иногда последний называют методом полуреакций).

Подбор коэффициентов методом электронного баланса.
В простых уравнениях коэффициенты подбирают поэлементно в соответствии с формулой конечного продукта. В более сложных уравнениях окислительно-восстановительных реакций подбор коэффицентов проводят методом электронного баланса:

1. Записывают схему реакции (формулу реагентов и продуктов), а затем находят элементы, которые повышают и понижают свои степени окисления, и выписывают их отдельно;

2. Составляют уравнения полуреакций восстановления и окисления, соблюдая законы сохранения числа атомов и заряда в каждой полуреакции;

3. Подбирают дополнительные множители для уравнивания полуреакций так, чтобы закон сохранения заряда выполнялся для реакции в целом, для чего число принятых элементов в полуреакциях восстановления делают равным числу отданных элементов в полуреакции окисления;

4. Проставляют (по найденным множителям) стехиометрические коэффициенты в схему реакции (коэффициент 1 опускается);

5. Уравнивают числа атомов тех элементов, которые не изменяют своей степени окисления при протекании реакции (если таких элементов два, то достаточно уравнять число атомов одного из них, а по второму провести проверку). Получают уравнения химической реакции;

6. Проводят проверку по элементу, который не менял свою степень окисления (чаще всего это кислород).

Расстановка коэффициентов в ионных уравнениях
Ионные уравнения - это химические уравнения, в которых электролиты записаны в виде диссоциировавших ионов. Ионные уравнения используются для записи реакций замещения и реакций обмена в водных растворах. Пример, реакция обмена, взаимодействие хлорида кальция и нитрата серебра с образованием осадка хлорида серебра:

CaCl2(ж) + 2AgNO3(ж) [image: image46.png]


Ca(NO3)2(ж) + 2AgCl(тв)

полное ионное уравнение:

Ca2+ + 2Cl− + 2Ag+ + 2NO3− [image: image47.png]


Ca2+ + 2NO3− + 2AgCl(тв)

сокращенное ионное уравнение:

2Cl−(ж) + 2Ag+(ж) [image: image48.png]


2AgCl(тв)

ионное уравнение:

Ag+ + Cl− [image: image49.png]


AgCl(тв)

Ионы Ca2+ и NO3− остаются в растворе, поэтому не являются участниками химической реакции. В реакциях нейтрализации ионное уравнение реакции выглядит следующим образом:

H+ + OH− [image: image50.png]


H2O

Существует несколько реакций нейтрализации, которые дают еще одно мало диссоциирующее вещество помимо воды. Примером может служить реакция гидроксида бария с фосфорной кислотой, так как образуется нерастворимый в воде фосфат бария.

