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1. Закон збереження маси. Відносна молекулярна маса. Закон постійності складу. Закон кратних відношень.
Впровадження кількісних методів виявилось виключно важливим етапом розвитку наукової хімії. Наслідком кількісних досліджень стало відкриття закону збереження маси (М.В. Ломоносов, 1756 р., А.Л. Лавуазьє, 1785 р.).

Сучасне формулювання закону збереження маси таке: маса реагентів дорівнює масі продуктів реакції. Під час проходження хімічної реакції загальна маса речовин, які є її учасниками, залишається незмінною.

Закон збереження маси знаходить своє пояснення в тому, що під час проходження хімічної реакції відбувається тільки перегрупування атомів. Кількість атомів і маса кожного атома залишаються незмінними. Якщо ж кількість атомів кожного елементу, а отже їх загальна маса, не змінюються, то і маса реагентів повинна завжди дорівнювати масі продуктів.

Маса речовини визначається зважуванням, тобто її порівнянням з відомою масою важків. Маса є однією з основних фізичних характеристик речовини. Одиницею вимірювання маси є кілограм (кг). У хімічній лабораторній практиці широко використовуються часткові від кілограма одиниці: грам (г) і міліграм (мг)

1 г = 1(10-3 кг               1 мг = 1∙10-6  кг

Сучасний рівень розвитку експериментальної техніки дозволяє проводити визначення маси речовини із точністю до 1∙10-6 г (якщо маса наважки не перевищує 50 мг).

 Відносна атомна маса. Відносна молекулярна маса
Кожний  атом  має  певну  масу, абсолютне значення якої надзвичайно мале 
(від 1∙10-24 до 1∙10-22 г) і недоступне для безпосереднього вимірювання. Користуватися ж такими значеннями у хімічних розрахунках незручно, тому на практиці використовують відносні атомні маси (позначення Аr), які є певними співвідношеннями між абсолютними масами різних атомів.

За основу шкали відносних атомних мас обрано ізотоп Карбону 12С, для якого значення відносної атомної маси встановлено 12,0000 (точно). За сучасною шкалою атомна одиниця маси (а.о.м.) дорівнює 1,66057∙10-24 г. Міжнародний союз теоретичної та прикладної хімії (ІЮПАК) кожні два роки публікує уточнені значення Аr для всіх хімічних елементів.

Відносна атомна маса елементу – це число, що показує, у скільки разів маса одного атома даного елементу перевищує 1/12 частину маси атома ізотопу Карбону 12С.

Відносні атомні маси елементів наведено в періодичній системі елементів Д.І. Менделєєва. Для більшості елементів наведено значення відносних атомних мас для природної суміші ізотопів з урахуванням вмісту кожного ізотопу в природі, тому Аr значно відрізняються від цілочисельних значень. Наприклад, Хлор у природі зустрічається у вигляді двох ізотопів з Аr = 35 (75,77%) та з Аr  = 37 (24,23%), тому атомна маса елементу Хлору дорівнює: Аr  = 35,453.

Кожна хімічна сполука має своє значення відносної молекулярної маси (позначення Мr ). Відносна молекулярна маса хімічної сполуки – це число, яке показує, у скільки разів абсолютна маса однієї молекули цієї сполуки перевищує атомну одиницю маси.
Оскільки основою молекули є атоми, то між відносною молекулярною масою сполуки і відносними атомними масами елементів існує прямий зв’язок. Значення Мr для сполуки знаходять за її формулою, підсумовуючи відносні атомні маси елементів, які входять до складу цієї сполуки. Слід пам’ятати, що для простих речовин, які мають молекулярну будову (цей факт відбиває їхня формула), у хімічних розрахунках треба застосовувати значення Мr (а не Аr ).

 Закон постійності складу. Закон кратних відношень
Співвідношення мас елементів у сполуках встановлює закон постійності складу, який був виведений на підставі хімічного аналізу речовин (Ж.Л. Пруст, 1808 р.). Його сучасне формулювання таке: за яким би способом не була отримана речовина, її хімічний склад і властивості залишаються постійними. У кожній складній речовині (незалежно від способу її отримання) зберігаються незмінними співвідношення атомів і мас елементів, які входять до її складу. При цьому відношення атомів різних елементів є невеликими цілими числами. Так, для води Н2О вони складають 2:1, для карбон (ІV) оксиду, СО2 – 1:2, для нітроген (III) оксиду, N2O3 – 2:3. Ці числа якраз і визначають співвідношення складових частин речовини.

Закон кратних відношень (Д. Дальтон, 1803 р.) говорить: якщо два елементи утворюють між собою декілька сполук, то маси атомів одного елементу, що припадають на одну й ту ж масу атомів іншого елементу, співвідносяться між собою як невеликі цілі числа.

Наприклад, Сульфур утворює два оксиди –сульфур (ІV) оксид SО2 і сульфур (VІ) оксид SО3. Відношення мас Сульфуру й Оксигену в SО2 дорівнює 32 : (2∙16) = 32 : 32, а в SО3 відповідно 32 : (3∙16) = 32 : 48. Звідси випливає, що на кожні 32 масові частки Сульфуру в цих сполуках припадає 32 і 48 масових часток Оксигену, тобто відношення масових часток Оксигену дійсно є відношенням невеликих цілих чисел (32 : 48 = 2 : 3).

 2. Кількість речовини. Мольна маса. 
Еквівалент. Закон еквівалентів.
Хімічні реакції відбуваються між речовинами, але оскільки речовини складаються з атомів, молекул та іонів, то хімічні реакції за своєю суттю є взаємодією окремих атомів, молекул або іонів.

На практиці (у промисловості або в науковій лабораторії) реакції проводять із макрокількостями речовин, кожна з яких містить дуже велику кількість частинок. Для того, щоб відрізняти мікро- й макрооб’єкти хімії, введено поняття про кількість речовини (позначення п або () – фізико-хімічну величину, яка характеризує макропорцію речовини. Одиницею кількості речовини є моль. До Міжнародної системи одиниць вона введена як основна поряд з одиницями довжини, маси, часу, сили електричного струму та сили світла.

Моль – це кількість речовини, яка містить стільки певних структурних елементів (молекул, атомів, іонів, електронів), скільки атомів міститься у 0,012 кг ізотопу Карбону 12С.
Під час використання терміна "моль" треба вказувати частинки, до яких відноситься цей термін: "моль молекул водню", "моль атомів Гідрогену" та ін.

Кількість часток в одному молі будь-якої речовини, має назву числа Авогадро; вона дорівнює 6,022045∙1023. Фізико-хімічна константа, що відповідає цьому числу, має назву сталої Авогадро (позначення NA)

NA = 6,022045∙1023 моль–1 ( 6,02∙1023 моль –1
Сталу Авогадро визначено з достатньо великою точністю при використанні різних методів і об’єктів. Удосконалення техніки вимірювання дозволить й у подальшому уточнювати значення цієї величини.

Слід нагадати, що рівняння хімічних реакцій не тільки означають те, що окремі частинки речовин реагують між собою, але також задають співвідношення між макрокількостями відповідних речовин (моль).

З рівняння хімічної реакції

2 Na + 2 H2O = 2 NaOH + H2
випливає, що з 2 моль Nа реагують 2 моль Н2О, при цьому утворюються 2 моль NaOH і 1 моль Н2, тобто хімічні речовини реагують між собою в кількостях, пропорційних стехіометричним коефіцієнтам у рівнянні реакції. Так, якщо в реакції бере участь 0,5 моль Nа, то потрібно витратити 0,5 моль Н2О, при цьому утвориться 0,5 моль NaOH та 0,25 моль H2. Слід мати на увазі, що значення мас речовин, які реагують, ніяким чином не визначаються безпосередньо рівнянням реакції, вони також непропорційні стехіометричним коефіцієнтам.

Для того, щоб співвіднести між собою кількість речовини та її масу, введено поняття про мольну масу, яка відповідає одиниці кількості речовини (позначення М).

Мольна маса – це маса 1 моль речовини. Одиницею мольної маси є кг/моль, в хімічній практиці частіше використовується часткова одиниця – г/моль.

Кількісне значення мольної маси для одноатомної простої речовини дорівнює відносній атомній масі елементу, а для будь якої сполуки – її відносній молекулярній масі.
При певній масі речовини m її кількість може бути визначена за таким співвідношенням:

                                            п (() = m / М



              (2.1)

Наприклад, якщо маса зразку натрій гідроксиду (М NаОН = 40 г/моль) дорівнює 120 г, кількість речовини складає:

nNaOH = 120 г /40 г/моль = 3 моль.

 Еквівалент. Закон еквівалентів
Під час розгляду численних формул хімічних сполук і рівнянь хімічних реакцій стає очевидним, що елементи сполучаються один з одним не в будь-яких кількостях, а речовини реагують між собою також не у довільних співвідношеннях. Власне, формули хімічних сполук і вказують на те, у яких кількостях елементи рівноцінні (еквівалентні) під час утворення сполуки, а рівняння реакції вказує, в яких кількостях реагенти й продукти еквівалентні під час проходження даної реакції.

Еквівалентом називають реальну або умовну частинку речовини, яка може приєднувати, визволяти або бути будь-яким іншим чином еквівалентною одному іону Н+ в обмінних кислотно-основних реакціях або одному електрону в окисно-відновних реакціях.

Наприклад, у реакції

NaOH + HCl = NaCl + H2O

еквівалентом буде реальна частка – іон Na+; у реакції

2KMnO4 + 5K2SO3 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 6K2SO4 + 3H2O

еквівалентами будуть умовні частки: 1/5 молекули KMnO4 та 1/2 молекули K2SO3.
В обмінній реакції

Zn(OH)2 + 2HCl = ZnCl2 + 2H2O

одному іону Н+ еквівалентна 1/2 молекули Zn(OH)2.

Числа 1/5 та 1/2 мають назву фактора еквівалентності (fекв.). Маса 1 моль еквівалентів має назву мольної маси еквівалентів (Мекв., г/моль). Мольна маса еквівалентів пов’язана з мольною масою речовини співвідношенням

Мекв.  = fекв.∙М




         (2.2)

Очевидно, що одна й та ж хімічна речовина в різних реакціях матиме різні значення Мекв. Так, KMnO4 у наведеній окисно-відновній реакції має значення фактора еквівалентності 1/5, коли ж ця речовина бере участь в обмінній реакції, наприклад,

2KMnO4 H2SO4 = Mn2O7 + K2SO4 + H2O,

то fекв. (KMnO4) = 1.

Якщо в складі молекули є декілька здатних до обміну катіонів чи аніонів, то для знаходження fекв. треба знати рівняння реакції. Так, у випадку реакцій

H2SO4 + NaOH = NaHSO4 + H2O,

H2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O

fекв.(H2SO4) = дорівнює відповідно 1 і 1/2.

У випадку реакцій, які проходять за участю газів, при розрахунках приходиться використовувати поняття «еквівалентний об’єм газу» (Vекв.). Це об’єм, який займає 1моль еквівалентів даної газоподібної речовини:

                                            Vекв. = fекв.VМ (л/моль),



(2.3)

де VМ – мольний об’єм газу. 

Для н.у.

                                            Vекв. = fекв.∙22,4 (л/моль)


               (2.4) 
Закон еквівалентів має таке формулювання: маси речовин, що вступають до хімічних реакцій (m1, m2…), є пропорційними їх мольним масам еквівалентів (Мекв.(1), Мекв.(2)…).

Математичний запис закону еквівалентів

                                           m1:m2 = Мекв.(1) : Мекв.(2)


         (2.5)

Використання поняття про еквівалент значно спрощує хімічні розрахунки.

 Хімічні газові закони. Мольний об’єм газу
У хімічних процесах об’єм реакційної суміші, на відміну від маси, яка зберігається постійною, може змінюватись, іноді дуже істотно. Це відбувається, якщо у реакції беруть участь або утворюються газоподібні речовини. Зміна об’єму кожного газу підкоряється певним закономірностям. Об’єм газу за постійних фізичних умов є пропорційним масі газу. Звідси випливає, що при хімічних розрахунках маси газів можна заміняти їхніми об’ємами. Об’ємні співвідношення в хімічних реакціях між газами визначає закон об’ємних відношень, який був встановлений дослідним шляхом (Ж.Л. Гей-Люссак, 1801 р.): в хімічних реакціях об’єми газоподібних речовин (реагентів і продуктів) відносяться між собою, як невеликі цілі числа.

Наприклад, під час взаємодії водню з хлором одна об’ємна частина молекулярного водню і така ж об’ємна частина молекулярного хлору утворюють дві об’ємні частини хлороводню

H2 + Cl2  ( HCl + HCl

Основним газовим законом є закон Авогадро, який був висловлений спочатку як гіпотеза (А. Авогадро, 1811 р.): рівні об’єми різних газів за однакових фізичних умов містять одну й ту ж кількість молекул.
Закон Авогадро пояснює прості об’ємні відношення газів, які реагують і утворюються, як це було встановлено Гей-Люссаком.

Виходячи із зазначеної гіпотези, Авогадро розробив спосіб визначення мольної маси МВ невідомого газу В (або пари) за встановленою густиною DА цього газу за іншим (відомим) газом А (відносна густина газу)

                               МВ = DА ∙ МА   (р, Т = const)


                (2.6)

З важливих положень про те, що один моль будь-якої речовини містить кількість частинок, яка дорівнює числу Авогадро, а також, що рівні кількості часток різних газів за однакових фізичних умов містяться у рівних об’ємах цих газів, випливає такий висновок: рівні кількості будь-яких газоподібних речовин за однакових фізичних умов (тиску, температури) займають рівні об’єми.

Зокрема, об’єм одного моль будь-якого газу має (при р, Т = const) одне й те ж значення. Таким чином, рівняння реакції, яка відбувається за участю газів, задає не тільки співвідношення їхніх кількостей і мас, але й також їхніх об’ємів. Об’єм газу (при р, Т = const), який містить 1 моль речовини, має назву мольного об’єму (позначення VM). Одиниця мольного об’єму – м3/моль, але частіше використовують часткові одиниці – л/моль, дм3 /моль.

При тиску 101,3 кПа і температурі 273,15 К (нормальні умови; н.у.) мольний об’єм газу, який за властивостями наближається до ідеального, дорівнює

VM = 2,241383∙10-2   м3/моль ( 22,4 л/моль

Мольний об’єм газу за нормальних умов є фундаментальною величиною, яка широко використовується в хімічних і технологічних розрахунках.

Якщо відомий об’єм деякого газу V знаходиться при нормальних умовах, то можна визначити кількість речовини п, і навпаки, за кількістю речовини п у даній порції газу можна знайти об’єм цієї порції V
                                       n = V / VM;        V = VM ∙ n


      (2.7)

Наприклад, в 1 м3  деякого газу (за н.у.) кількість речовини дорівнює п = 1000 (л) / 22,4 (л/моль) = 44,6 моль, а порція деякого газу (за н.у.), кількість речовини в якій дорівнює 5,2 моль, займає об’єм V = 22,4 (л/моль)·· 5,2 (моль) = 116,5 л

 Стан ідеального газу

Частинки (атоми, молекули) реально існуючих газів мають власні розміри, займають деякий об’єм простору й є не зовсім незалежними одна від одної. Сили фізичної взаємодії між частинками газу перешкоджають їхньому руху й зменшують їхню рухомість. Тому газові закони й їх наслідки достатньо суворо виконуються тільки для розріджених реальних газів, в яких відстані між частинками значно перевищують власний розмір частинок, а взаємодія між частинками зведена до мінімуму. Під тиском, який наближається до атмосферного, закони стають наближеними, а при високому тиску не виконуються зовсім. У зв’язку з цим була прийнята абстракція – стан ідеального газу, при якому частинки газу розглядають як геометричні точки з нульовими розмірами, що не взаємодіють одна з одною. Реальний газ наближається до моделі ідеального газу тим ближче, чим більше відрізняються температура рівноважної конденсації цього газу і та температура, при якій цей газ знаходиться. У хімічних реакціях, наведених вище, нормальні умови практично не реалізуються. Тому перш, ніж проводити будь-які розрахунки або зіставлення, виміряні за деяких інших умов об'єми газів необхідно перераховувати.

Для приведення об’єму газу до нормальних умов можна користуватися рівнянням об’єднаного газового закону (Б.П.Е. Клапейрон, 1834 р.)

                              pV / T = const       або     pV / T = p0V0 / T0,

        (2.8)

де р, V і Т – параметри деякого стану ідеального газу; р0, V0 і Т0 –параметри, які відповідають нормальним умовам.

Співвідношення pV / T є сталою величиною при будь-яких значеннях р і Т для будь-якого виміряного об’єму ідеального газу, тому воно є сталим і для мольного об’єму ідеального газу за нормальних умов.

Оскільки добуток об’єму на тиск є енергією, то й добуток одиниць об’єму (м3 ) і тиску (Па) також є одиницею енергії – джоуль (Дж). Тому значення сталої R складає:  R = 8,31441 Дж / (моль(К). Фізико-хімічна стала R має назву універсальної газової сталої.

Співвідношення між параметрами ідеального газу описується  рівнянням Клапейрона - Менделєєва
                                                pV = nRT




        (2.9)

Це рівняння встановлює зв’язок між тиском, об’ємом і температурою будь-якої порції газу з властивостями ідеальної моделі, тому має назву рівняння стану ідеального газу. Рівняння стану ідеального газу дозволяє проводити розрахунки параметрів реальних газів за фізичних умов, які відрізняються від нормальних. Оскільки майже всі металургійні процеси відбуваються за умов, які значною мірою відрізняються від нормальних (температура процесів складає сотні чи тисячі градусів, а тиск досягає кількох атмосфер),  то розрахунки об’ємів газів, які використовуються, проводяться саме за цим рівнянням.
 Стехіометричні розрахунки
На підставі закону збереження маси й закону постійності складу для необоротної реакції (тієї, що проходить повністю в одному напрямку) за відомим значенням маси однієї речовини (реагенту чи продукту) можна розрахувати значення мас всіх інших речовин, які беруть участь у реакції. При цьому рівняння реакції має бути точно відомим. Такі розрахунки мають назву стехіометричних.

Стехіометричні розрахунки за рівнянням реакції базуються на співвідношенні

 mA / mB = nAMA / nBMB .



      (2.10)

Розв’язання типового завдання з визначенням маси одного з реагентів (або продуктів) включає такі послідовні етапи:

1. Складання рівняння хімічної реакції, наприклад,

3 Fe3O4 + 8 Al = 9 Fe + 4 Al2O3 .

2. За умовою завдання встановлюють, маса якої речовини відома, і маси яких речовин треба визначити. В наведеному прикладі потрібно визначити масу реагентів (Fe3O4  і Al), якщо відома маса одного з продуктів – заліза  (500 г).

3. Знаходять мольні маси речовин, які беруть участь у реакції,

MAl = 26,98 г/моль       M Fe3O4 = 231,54 г/моль      MFe = 55,85 г/моль.

4. Встановлюють значення стехіометричних кількостей тих самих речовин

nAl = 8 моль       nFe3 O4 = 3 моль      nFe = 9 моль.

5. Записують розрахункові формули, підставляють значення відомих величин і знаходять значення шуканих величин.
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6. Формулюють відповідь завдання. В даному прикладі для отримання 500 г заліза відповідно до стехіометрії реакції потрібно взяти 214,7 г Аl і 961,0 г Fe3O4.

Якщо учасниками реакції є гази, то для спрощення стехіометричних розрахунків (при заданому чи шуканому значенні об’єму газу) використовують значення мольного об’єму газу VМ замість його мольної маси.

Приклад. Потрібно визначити масу калій хлорату, під час термічного розкладання якого зібрано 25 л кисню (н.у.).

1. Записують рівняння реакції і значення похідних величин

2 KClO3     =     2 KCl     +     3O2

nKClO3   = 2 моль                                     nO2  = 3 моль
МКClO3 = 122,55 г/моль                        Vm = 22,4 л/моль (н.у.)
                                                                      VO2  = 25 л (н.у.)

2. Розраховують масу калій хлорату
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Таким чином, відповідно до стехіометрії даної реакції для отримання 25 л О2 потрібно взяти 91,2 г КСlО3.

У багатьох стехіометричних розрахунках існує необхідність використовувати відомості про склад розчину.

Приклад. Під час взаємодії 1 кг вапняку, що містить 95% кальцій карбонату, з 25%-ною хлоридною кислотою, утворюється карбон (ІV) оксид. Треба розрахувати об’єм добутого газу (за н.у.) і об’єм використаної кислоти, якщо її густина при 200С дорівнює 1124 г/л.

1. Записують рівняння реакції і значення вихідних величин

СаСО3      +      2 НСl      =      СаСl2      +      СО2      +      Н2О

nCaCO3  = 1        nHCl = 2 моль                    nСО2 = 1 моль
МСаСО3 = 100,09 г/моль     МНСl = 36,46 г/моль        Vm = 22,4 л/моль(н.у.)
( СаСО3 = 0,95                     (НСl = 0,25
mвапн. = 1000 г                    ((р) НСl = 1124 г/л
розраховують об’єм карбон (ІV) оксиду і об’єм кислоти
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Таким чином, відповідно до стехіометрії реакції добуто (за н.у.) 212,6 л СО2 й витрачено 2,46 л 25%-ної хлоридної кислоти.

Стехіометричні розрахунки широко застосовуються при складанні матеріальних або теплових балансів численних технологічних операцій у металургійному виробництві.

ЛІТЕРАТУРА

1. Коровін Н.В. Общая химия.‒М.: Высшая школа. 1998. ‒ 541с.

2. Глинка Н.Л. Общая химия: учебное пособие [для вузов] / под ред. А.И. Ермакова. ‒ [30-е изд., исправл.] ‒ М.: Интеграл-Пресс. 2009. ‒ 752с.

3. Кириченко В.І. Загальна хімія..‒Київ.: Висща школа. 2005. ‒ 639с.

4. Клімашевський Л.М. Основні поняття хімії: Навчальний посібник. ‒ Дніпропетровськ: НМетАУ, 2011.‒ 52с. 

5. Рейтер А.Г., Степаненко О.М., Басов В.П. Теоретичні розділи загальної хімії. Київ: 2003. ‒ 350с. 

