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Contare per moli

Abbiamo visto che le masse atomiche e molecolari si esprimono in unita di
massa atomica u. In laboratorio, perd, non é possibile usare direttamente
Tunita di massa atomica, perché si tratta di un valore estremamente piccolo:
da una misura sperimentale, si & visto che 1 u=1,661-102* g; non esiste

nessuna bilancia che permetta di misurare una quantita cosi piccola di
materia (circa 1/1 000 000 000 000 000 000 000 000 di grammo).

Quando si ha a che fare con oggetu straordinariamente piccoli, come
atomi e molecole, & necessario stabilire un collegamento tra il mondo
microscopico (che non vediamo) e il mondo macroscopico (che possiamo
misurare). La mole & uno «strumento» che ci permette di stabilire questo tipo
di collegamento (Figura 5.4).

Figura 5.4 A sinistra, una mole di alcuni elementi; da sinistra in alto, in senso antiorario: grafite
(C), zinco (Zn), rame (Cu), zolfo (S) e mercurio (Hg). A destra, una mole di alcuni composti; da
destra: solfato di rame pentaidrato (CuSO - 5H,0), acqua (H,0), cloruro di sodio (NaCl), etanolo
(CH3CH,0H), dicromato di potassio (K>Cr,07).
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La mole ¢ una quantita di sostanza che contiene un numero definito di
particelle (atomi, molecole, ioni).

Possiamo dire che una mole & simile a un paio (per esempio, di scarpe):
entrambi rappresentano una quantita di sostanza che contiene un numero
definito di oggetti. Dato che gli atomi e le molecole sono piccolissimi, in una
mole ne sara contenuto un numero molto grande che & sempre lo stesso,
esattamente come in un paio di scarpe ci sono sempre e solo due scarpe.

Nel paragrafo precedente abbiamo visto che il rapporto tra la massa di un
atomo di ossigeno (MA =16) e quello di un atomo di idrogeno (MA=1) & 16:1;
quindi, la MAg @ 16 volte piti grande della MAg. Questo rapporto non varia
qualunque sia il numero di atomi che consideriamo: 1000 atomi di ossigeno
continueranno a pesare 16 volte di piu di 1000 atomi di idrogeno.

In 16 g di ossigeno e in 1 g di idrogeno sara contenuto lo stesso
(grandissimo) numero di atomi, e tale grande numero sar uguale al numero
di atomi contenuti in 12 g di carbonio-12, in 63,55 g di rame e in una massa di
grammi pari alla massa atomica di qualsiasi elemento.

mole
Una mole & la quantita di sostanza che contiene un numero di particelle elementari
uguale al numero di atomi contenutiin 12 g di '2C.

Secondo il Sistema Internazionale la mole (mol) rappresenta I'unita di misura
della quantita di sostanza ed ¢ una delle sette unita di misura fondamentali.

Abbiamo detto che per determinare una mole di una certa sostanza, noi
dobbiamo prendere una quantita in grammi uguale alla massa atomica di
quella sostanza. Lo stesso discorso vale per le molecole: la massa di una mole
di acqua é uguale alla sua massa molecolare espressa in grammi.
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Da cio deriva che la massa di una mole varia a seconda del materiale
considerato. Per esempio, una mole di acqua non ha la stessa massa di una
mole di alcol eulico (Figura 5.5), proprio come un paio di ciabatte di gomma
non hala stessa massa di un paio di scarponi da sci.

Figura 5.5 Una mole di alcol etiico pesa circa 2 volte e mezzo pii di una mole di acqua.
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La massa di una mole & chiamata massa molare (M) e la sua unita di misura &
g/mol.

massa molare
Lamassa molare di un elemento (o di una molecola) & uguale alla sua massa atomica
{0 molecolare) espressain g/mol

1l peso di 1 mol di sostanza, quindi, é uguale alla sua massa atomica o
molecolare espressa in grammi.

Misurando sulla bilancia una mole di una sostanza, noi riusciamo a
prendere un numero costante e ben definito di atomi o molecole, senza
doverli contare.
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La costante di Avogadro

Come abbiamo visto, il numero di particelle contenuto in una mole & molto
grande; ma quante sono esattamente queste particelle?

Possiamo ricavare questo dato facendo il rapporto tra la massa molare di 1
uela massa unitaria espressa in grammi:

M 1g/mol

‘massa unitaria 1,661 - 102 g
— 6,022 - 10 particelle/mol

11 numero che abbiamo ottenuto si chiama costante di Avogadro (N) ed &
davvero enormemente grande, pit di seicentomila miliardi di miliardi.

Unamole di... cormispondea.. e contiene:
H 1008¢g 6,022 102 atomi di H
Hy 2016g 6,022 102 molecole di Hy
o 1600¢g 6,022 102 atomi di 0
0, 3200g 6,022 - 102 molecole di 0,
c 1201¢g 6,022 1023 atomi di C

H0 1802¢g 6,022 - 102 molecole di H,0
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Calcoli con le moli

Finora abbiamo parlato solo di una mole alla volta, ma in chimica &
importante calcolare quante moli ci sono in un campione di una certa
sostanza. Otteniamo la quantita di sostanza in moli, n, dividendo la massa del
camplone, m, per la massa molare, M, di quella sostanza:

[ MASSADEL CAMPIONE
n @
QUANTITADI | 1 T wassavouae
SOSTANZA IN MOLI (gimol)
La stessa relazione ci consente di risalire alla massa del campione, se & noto il
numero di moli, n, che esso contiene:

m
M

MASSA MOLARE

o - e
© m=n X M

K QUANTITA DI ‘

SOSTANZA IN MOLI
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La costante di Avogadro, N (6,022-10%%), & la costante di proporzionalita
attraverso la quale dalla quantita di sostanza in moli, n, ricaviamo il numero

di particelle (atomi, molecole 0 ioni) contenute in un campione, Np:

QUANTITA DI

NUMERO NN ¥ SOSTANZA IN MOLI
DI PARTICELLE = 1t
K e
DI AVOGADRO
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Le formule chimiche

Come calcolare la composizione percentuale

Ogni composto & caratterizzato da una formula chimica molecolare (0
grezza) ben precisa e definita che indica la relazione quantitativa tra gli atomi
che costituiscono il composto. I simboli ci indicano di quali elementi esso &
formato mentre gli indici numerici ci dicono quanti atomi di ogni elemento
esso contiene.

FORMULA MOLECOLARE SIMBOLO
DELL'ACQUA / DELL'OSSIGENO

SIMBOLO
DELL'IDROGENO. U 'K_/ INDICE NUMERICO |

Poiché a ogni atomo corrisponde una massa ben precisa, i rappord di
combinazione tra gli atomi, espressi dagli indici numerici, permettono di
ricavare le composizioni percentuali, cioé la percentuale in massa di ciascun
elemento presente nel composto.
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Nella parte A abbiamo visto che gli atomi si combinano a formare le molecole
seguendo la legge delle proporzioni definite e la legge delle proporzioni
multiple. Per esempio, nel caso dell'ossido di potassio, avevamo visto che 83 g
di potassio reagiscono con 17 g di ossigeno per dare 100 g di ossido con un
rapporto tra la massa del potassio e quella dell’ossigeno pari a 5:1. Questi dati
coincidono con la composizione percentuale di K,0 che abbiamo ricavato a
partire dalla formula: 83,01% di potassio e 16,99% di ossigeno.

La composizione percentuale, che dipende dalle proporzioni con cui gli
atomi si legano tra loro, ci fornisce quindi un modo per mettere in relazione il
rapporto di combinazione tra le masse al rapporto di combinazione tra gl

La composizione percentuale ¢ utile per determinare la massa effettiva di un
elemento presente in una data massa di composto. Per esempio, il carbonato
di calcio, CaCO3, ha una composizione percentuale in calcio del 40%; quindi la
massa del calcio costituira sempre il 40% del totale di una qualsiasi massa di
€aCo;.
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Come calcolare la formula minima di un composto

Abbiamo detto che ogni composto & caratterizzato da una formula chimica
caratteristica. Gli strumenti dei moderni laboratori, come per esempio lo
spettrometro di massa, consentono di analizzare i campioni dei composti e
forniscono  informazioni sugli elemend che li compongono. Tale
procedimento sperimentale é chiamato analisi e puo essere di tipo qualitativo
o quantitativo; mel primo caso determiniamo quali sono gli elementi
costituent, nel secondo misuriamo le loro quantita.

Nelle analisi quantitative, partiamo dai dati sperimentali ottenut con lo
spettrometro per risalire alla formula empirica minima o semplicemente
formula minima del composto analizzato.

1 procedimento rappresenta linverso della determinazione della
composizione percentuale; 'analisi infarti fornisce le percentuali in massa dei
vari elementi, da cui ricaviamo la formula chimica della molecola (Figura
5.8). Vediamo come si procede:

1. convertiamo la percentuale di ciascun elemento in grammi, come se il
campione contenesse 100 g;

2. dividiamo la massa in grammi m di ciascun elemento per la massa molare
M dell'elemento (in g/mol), per avere la quantita di sostanza in moli di
quell'elemento (n);
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3. scegliamo la piu piccola quantita di sostanza in moli n ottenuta e
dividiamo gli altri rapporti (m/M) per questo valore, per ottenere numeri
interi; questi numeri rappresentano gli indici numerici della formula e si
scrivono in basso a destra, a pedice del simbolo di ciascun elemento.
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Figura 5.8 Dalla composizione percentuale alla formula minima





image18.png
Come calcolare la formula molecolare di un composto

Come abbiamo detto, la formula minima rappresenta il rapporto numerico
pitt basso con cui i diversi atomi si trovano in un composto. Se il composto &
formato da molecole, & possibile che la formula molecolare sia un multiplo
della formula minima da noi trovata. Ce ne possiamo accorgere grazie alla
massa molecolare, anch’essa determinabile sperimentalmente (Tabella 5.2).

Formula minima Formula molecolare Peso molecolare
CH0 CH0 20
CH0 G0, 60
CH0 C3He03 50
CH0 CHg0, 120
CH0 CsHio0s 150
CH0 [N 180

Tabella 5.2 Multipli della stessa formula minima

La massa molecolare reale, infatti, puo essere un multiplo della massa
ricavata dalla formula minima. Quando la massa molecolare é stata
determinata sperimentalmente, per ricavare la formula molecolare usiamo il
procedimento mostrato nel seguente esempio.
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Per determinare la formula molecolare di una sostanza possiamo anche
adottare una strategia diversa.

Per esempio, sappiamo da alcuni esperimenti che il diossano, un solvente
organico, ha una massa molecolare di 88,10 ed & costituito dal 54,53% di C, il
9,15% di H e 1l 36,32% di O. Qual & la formula del diossano?

La formula sara C;H;0,: per tovare 1 valori di X, y e z procediamo
secondo questo schema:

1. st dividono le diverse percentuali per 100. Nel caso in esame avremo:
54,53/100 = 0,5453
9,15/100 = 0,0915
36,32/100 = 0,3632
2. st calcolano i valori dix, y e z:
X=0,5453 % MMgiozcano/MAC = 0,545 x 88,10/12,01 = 4
3= 0,0915 * MMgjq55an0/MA = 0,0915 x 88,10/1,008 = 8
2=0,3632 * MMgjc00n0/MAg = 0,363 x 88,10/16,00 = 2

Pertanto la formula del diossano & C;Hg0,.




image1.png
1

L.a massa atomica e la massa molecolare

Trovare una bilancia che possa «pesare» un atomo & un sogno irrealizzabile.
Non potendo determinare la massa assoluta degli atomi, ricorriamo quindi
alla sua misura relativa, cioé per confronto con quella di un atomo di
riferimento. Storicamente sono stati utlizzat, come riferimento, prima
Tatomo di idrogeno, poi I'atomo di ossigeno e ora quello di carbonio.

Come possiamo operare per determinare le masse relative? E impossibile
mettere un atomo sul piatto di una bilancia e I'atomo di riferimento sull'altro
piatto. Invece di confrontare un atomo con un atomo, possiamo confrontare
1000 atomi con 1000 atomi, o porzioni di materia ancora piti grandi, a
seconda della sensibilita della bilancia. La sola cosa che conta é che il numero
di atomi dei due elementi resti lo stesso.

0Oggl vengono utilizzati metodi sperimentali molto accurati (per esempio la
spettrometria di massa), che ci forniscono le masse atomiche relative con una
precisione molto elevara (Figura 5.3).
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rilevatore

magnete capace di
devare il fascio di ioni

5 Figura 5.3 Schema di uno spettrometro di massa, il cui funzionamento & spiegato in
dettaglo nella parte C

 ricorda

1l campione di riferimento per la determinazione della massa atomica relativa
& un particolare atomo di carbonio, chiamato isotopo 12, che viene indicato
come 12C (studieremo gli isotopi nella parte C).
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massa atomica
La massa atomica di un elemento & la massa relativa rispetto all'atomo di '2C.
Definiamo ora l'unita di misura della massa atomica u, chiamata anche
dalton:

unita di massa atomica

L'unita di massa atomica u & uguale a 1/12 della massa dell'atomo di '2C.

L'unita di massa atomica (uma), ossia u, equivale a 1,667 - 1027 kg oppure a
1,667-10% g,

La massa atomica relativa (MA) di un elemento & il rapporto tra la massa
assoluta dell’elemento stesso e la dodicesima parte della massa assoluta
dell'atomo di 12C, indicata appunto con u. Quando diciamo che Fossigeno ha
massa atomica relativa 16, affermiamo che la sua massa & 16 volte piu grande
della dodicesima parte della massa del 12C. La massa atomica relativa di un
dato elemento chimico é una media ponderata delle masse relative dei suoi
isotopi (che studieremo piti avant). I valori delle masse atomiche relative
sono numeri puri e sono riportati sulla tavola periodica.

La relazione tra la massa assoluta e la massa relativa ¢ la seguente:

massa assoluta = massa relativa - u

Consideriamo ora una molecola; la sua massa dipende dalle masse dei singoli
atomi che la compongono.
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massa molecolare

Per determinare la massa molecolare relativa MM (detta anche peso molecolare)
facciamo la somma delle masse atomiche relative degli elementi che compaiono nella
formula

peso formula
Nel caso dei composti ionici, che non sono costituiti da molecole, il termine pi
corretto per indicare la massa molecolare relativa & peso formula.

Cosi, nel caso del cloruro di sodio, determiniamo la massa dell'«unita
formula» NaCl.
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La formula di alcuni composti viene scritta utilizzando le parentesi tonde,
come per esempio Mg(OH),. L'indice numerico fuori dalla parentesi indica
che P'atomo di magnesio ¢ legato a due gruppi OH, ciascuno formato da un
atomo di ossigeno e da un atomo di idrogeno.

In questo caso, il calcolo della massa molecolare deve tener conto del fatto
che nella molecola sono presenti due gruppi OH, cioé in tutto due atomi di
ossigeno e due di idrogeno. In pratica, bisogna molplicare il numero di atomi
di ogni elemento scritto tra parentesi per I'indice numerico all’esterno della
parentesi.




