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a figura 1.1 La combustione del
metano & una reazione tra due
gas (metano e ossigeno).

4 - LA MASSA DI ATOMI E MOLECOLE: CENNI STORICI

Abbiamo visto nel capitolo precedente che con Dalton nacque I'idea che esistessero
tanti atomi diversi quanti erano gli elementi e che atomi di elementi diversi avesse-
ro diversa massa. Dalton stesso compilo la prima tabella delle masse atomiche. che
aveva determinato scegliendo come riferimento J’atomo di idrogeno. Il numero as-
segnato a ciascun elemento della tabella esprimeva il rapporto frala massa dell’ato-
mo di quell’elemento e la massa dell’atomo di idrogeno. La massa cosi espressa e
detta massa atomica relativa dell’elemento: relativa perché dipende dalla massa
dell’atomo scelto come riferimento.

A quei tempi, I'uso delle bilance permetteva di determinare il rapporto tra le
masse degli elementi che si combinano per formare un composto, ma non si cono-
sceva il rapporto con cui gli atomi si legano tra loro. Sapendo che nell’acqua 1 g di
idrogeno si combina con 8 g di ossigeno, Dalton dedusse che I'atomo di ossigeno
fosse 8 volte piu pesante di quello di idrogeno, cioé che la massa atomica relativa
dell’ossigeno fosse uguale a 8. La formula dell’acqua proposta da Dalton, era infatti
HO. Oggi sappiamo invece che la formula corretta per la molecola'di acqua & H,O.

Fu poi anche lo studio delle reazioni dei gas (Mfigura 1.1) a contribuire alla com-
prensione della natura molecolare della materia. Studiando la reazione tra idroge-
1o e 0ssigeno gassosi, per esempio, Gay-Lussac scopri che il volume di idrogeno
che si combinava con l'ossigeno per formare acqua era sempre il doppio di quello
dell’ossigeno; il rapporto di combinazione tra il volume di idrogeno e quello di os-
sigeno era, ciog, ugualea2: 1, e simanteneva sempre costante. Le ricerche condotte
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da Gay-Lussac su molte altre reazioni fra gas confermarono lesistenza di rapporti
di combinazione ben precisi tra i loro volumi; tali rapporti erano sempre espressi
da numeri interi e piccoli. Nel 1808, egli formuld quindi la legge di combinazione
dei volumi che puo essere espressa nel modo seguente.

Secondo la legge di combinazione dei volumi, il rapporto tra i volumi di gas che rea- & la";’ of combining
volumes

giscono tra loro & espresso da numeri interi e piccoli.

Lo scienziato torinese Amedeo Avogadro ebbe poi il merito di comprendere il
legame tra il comportamento dei gas esposto da Gay-Lussac e la teoria atomicadi ~ ~, ., © s @
Dalton. Egli considero la reazione tra i gas idrogeno e cloro per dare il composto

acido cloridrico, anch’esso gassoso. All'epoca si riteneva che le particelle compo-

nenti i gas idrogeno e cloro fossero singoli atomi. Cominciava anche ad affermar-

si 'idea che, nelle stesse condizioni di pressione e temperatura, volumi uguali di

gas diversi contenessero lo stesso numero di particelle: tutti i gas, indipendente-

mente dalla loro natura, presentavano infatti un comportamento pressoché iden-

tico al variare della pressione e della temperatura. Pertanto, facendo reagire un

volume di idrogeno con un uguale volume di cloro, si sarebbe dovuto ottenere un

solo volume di acido cloridrico: ogni sua particella doveva infatti contenere alme-

no un atomo di idrogeno e un atomo di cloro (Mfigura 1.2).

tre atomi di cloro tre atomi di idrogeno tre molecole di acido cloridrico <figura 1.2 Interpretazione
errata della reazione tra cloro e
idrogeno.
7
S

I fatti dimostravano, invece, che dalla reazione si formavano due volumi di acido
cloridrico. Avogadro ipotizzo, quindi, che idrogeno e cloro fossero formati da «ato-
mi doppi» e che i «veri» atomi si liberassero solo al momento di combinarsi gli uni
con gli altri. I gas erano percio formati da molecole e non da atomi (»figura 1.3).

tre molecole tre molecole sei molecole <figura 1.3 Interpretazione

corretta della reazione tra cloro
e idrogeno.

LOSSERVA &RISPONDI
Da quante molecole di idrogeno
e cloro e necessario partire per
ottenere 10 molecole di HCI?

D

«

un volume di Cl, un volume di H, due volumi di HCl

clL o H, 4 2HCl

Queste osservazioni portarono lo scienziato a formulare quello che oggi & noto co-
me principio di Avogadro.

Il principio di Avogadro afferma che volumi uguali di gas diversi, nelle medesime % Avogadro’s law
condizioni di pressione e temperatura, contengono lo stesso numero di molecole
(non di atomi).



RIFLETTI&RISPONDI
Il principio di Avogadro conti-
nuerebbe a essere usato se uno
dei gas considerati avesse mo-
lecola tetratomica?

» figura 1.4 Volumi uguali di
gas diversi, nelle medesime
condizioni di pressione e
temperatura, contengono lo
stesso numero di molecole.

0SSERVA &RISPONDI

Disegna un volume che contiene
lo stesso numero di particelle del
gas neon.

ebook.scuola.zanichelli.it/concettimodelli

| Stanislao Cannizzaro @
s ]

b figura 1.5 Il rapporto tra le
massedi 1LdiO,e 1LdiH,e
16: la massa di un atomo di
ossigeno & 16 volte la massa di
un atomo di idrogeno.

Le conclusioni a cui giunse Avogadro (Mfigura 1.4) restarono nell’ombra per quasi
cinquant’anni, perché ostacolate dall’autorita scientifica di Dalton.

La spiegazione di Avogadro basata sulle molecole diatomiche ¢ oggi universalmen-
te accettata. Per questo indichiamo con Cl,, H,, O,, N, F, le molecole degli elemen-
ti gassosi. Non tutti i gas sono pero costituiti da molecole diatomiche. Sei elementi,
detti gas nobili (He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn), si presentano come atomi singoli; I'ozono,
una forma molto reattiva dell’ossigeno, presenta una molecola triatomica (Os).

Il problema della corretta determinazione della massa degli atomi fu risolto al-
cuni decenni piti tardi, soltanto dopo che I'italiano Stanislao Cannizzaro riusci, al
congresso di Karlsruhe del 1860, a far accettare alla comunita scientifica interna-
zionale la distinzione, proposta gia nel 1811 da Avogadro, tra il concetto di atomo e
quello di molecola.

2 - QUANTO PESANO UN ATOMO O UNA MOLECOLA?

Il principio di Avogadro ¢ di grande utilita pratica: esso, infatti, ci suggerisce come
«pesare le molecole. Stanislao Cannizzaro utilizzo proprio questa idea di Avogadro
per correggere le masse atomiche relative fino ad allora conosciute e per proporre un
metodo di misura delle masse molecolari a partire dalla densita dei gas. Cerchiamo di
capire come.

Sappiamo che, a parita di pressione e temperatura, in 1 L di gas ossigeno (O,) e in
1L di gas idrogeno (H,) ¢ presente lo stesso numero di molecole. Superando alcune
difficolta tecniche, ¢ possibile determinare la massa di 1L di ciascuno dei due gas.
Allapressionedi 1 atmea 0 °C,lamassa di 1 L di ossigeno & 1,43 g, mentre quelladi 1
Ldiidrogeno ¢ 0,089 g. Il rapporto tra la massa dell’ossigeno e la massa dell'idrogeno
¢ quindi paria 16 (»figura 1.5). Da questa relazione possiamo allora dedurre che:

L. le molecole di ossigeno hanno massa 16 volte maggiore di quelle dell'idrogeno;
2. lamassa di un atomo di ossigeno ¢ 16 volte la massa di un atomo di idrogeno.
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Questo ¢ un risultato notevole! Anche se non abbiamo idea della massa effettiva
dell’atomo di ossigeno, sappiamo che essa & 16 volte maggiore di quella dell’atomo
di idrogeno. In generale, il rapporto tra le densita di due sostanze gassose (a parita
di T'e p) & uguale al rapporto tra le masse delle loro singole molecole.

Gli scienziati dell’Ottocento seguirono questa strada per determinare le masse
atomiche e molecolari relative, misurando la densita dei gas rispetto all'idrogeno.
La massa di 1 L di gas corrisponde, infatti, alla sua densita (poiché d = m/V); il
rapporto tra la massa di 1 L di gas ¢ la massa di 1 L di idrogeno, nelle medesime
condizioni di temperatura e pressione, coincide con il rapporto tra le densita dei
due gas. La bfigura 1.6 mostra come ricavare la densita dell’aria. A 20 °C, essa vale
1,20 g/L.

Il principio di Avogadro puo essere formulato anche matematicamente:

A pressione e temperatura costanti, il volume di un gas & direttamente proporziona-
le al suo numero di molecole.

La beuta & vuota perché 'aria &
stata allontanata dalla pompa
da vuoto.

Si pone la beuta vuota
sulla bilancia e si azzera.

Si apre la pinza e si lascia entra-
re l'aria. La massa si legge sullo
schermo della bilancia.

3 - LAMASSA ATOMICA
E LA MASSA MOLECOLARE

Il metodo delle densita dei gas e tanti altri metodi utili per i liquidi e i solidi sono
stati sostituiti da analisi sperimentali molto accurate come la spettrometria di mas-
sa, che vedremo in dettaglio nel capitolo 2. E cambiato anche I'atomo scelto come
riferimento: prima era 'atomo di idrogeno, poi 'atomo di ossigeno, oggi ¢ quello
del carbonio. Il campione di riferimento per la determinazione della massa atomica
relativa ¢ un particolare atomo di carbonio, chiamato isotopo 12, che viene indica-
to con 2C (studieremo pili avanti che cosa sono gli isotopi).

La massa atomica di un elemento & la massa stabilita prendendo come riferimento. -

['atomo di ?C.

All’atomo di '“C non viene perd assegnata massa unitaria, bensi 12.
Quando diciamo che 'ossigeno ha massa alomica relativa 16, affermiamo che la
sua massa & 16 volte piti grande della dodicesima parte della massa del '*C.

CAPITOLO

RIFLETTIERISPONDI

Due volumi uguali di idrogeno,
che si trovano alla stessa tem-
peratura, hanno anche la me-
desima densita?

A )
* Avogadro’s law

Si determina il volume
della beuta.

™

4 figura 1.6 Determinazione
sperimentale della densita
dell’aria.

OSSERVA &.RISPONDI

_Ripetendo |'operazione con il gas

neon, la bilancia indica una mas-
sadi0,23 g. Sapendo che il volu-
me della beuta & 250 L, determi-
na la densita del gas.

%E atomic mass



relative atomic qs.
mass *

s
molecular mass *

RIFLETTI &RISPONDI
|'unita formula del cloruro di
magnesio & MgCl,. Da quali
particelle & costituita questa
sostanza, cosi come tuttii
composti ionici?

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 Lre
indicata con la lettera u.

I valori delle masse atomiche relative, che sono numeri puri, possono essere seguiti
da v, unita di misura della massa atomica. 1 uequivalea 1,661 - 10kg

La tavola periodica riporta per ogni elemento il valore della massa atomica,
chiamata anche peso atomico. L'atomo pilt leggero ¢ quello di idrogeno, che ha
massa atomica 1,008 u. La massa di un atomo di ossigeno ¢ circa 16 volte pit gran-
de di quella dell'idrogeno. Consideriamo ora una molecola; la sua massa dipende
dalle masse dei singoli atomi che la compongono.

La massa molecolare relativa, MM, (detta anche peso molecolare) & la somma delle
masse atomiche che compaiono nella formula della molecola.

Nel caso dei composti ionici, che non sono costituiti da molecole, il termine pit
corretto per indicare la massa molecolare relativa & peso formula. Cosi, nel caso del
cloruro di sodio, determiniamo la massa dell’«unita formula» NaCl. Tuttavia, I'e-
spressione massa molecolare si usa anche per i composti ionici. Anche la massa
molecolare relativa e il peso formula si esprimono in u.

sequil'esempio

Determina le masse atomiche o le masse molecolari dei seguenti atomi 0 molecole, utilizzando la
tavola periodica:

a) argento, Ag b) acqua, HO
¢) glucosio, CgH120s d) idrossido ferrico, Fe(OH)s
SOLUZIONE

a) L'argento & un elemento; sulla tavola periodica & possibile leggere la sua massa atomica, pari a:
MAsg = 107,9u

b) L'acqua & un composto: la sua massa molecolare si calcola sommando le masse atomiche degli
atomi che compongono la molecola, moltiplicate per il numero di volte in cui compaiono (tale

numero & indicato dal pedice numerico di ciascun atomo). Ricordando che il risultato va arroton-
dato in considerazione del numero che contiene il minor numero di cifre decimali, si calcola:

MMy,0=2" MAy + MAg=2-1,008u+ 16,00 u = 18,016 u = 18,02u

()
RS

Il glucosio & un composto, per cui vale lo stesso ragionamento fatto pertacqua:
MMC6H1206=6-MAC +12-MAL+6-MA;=6-120Tu+ 12-1,008u+6-1600u =
=180,156 u= 180,16 u

d) Nel caso dell'idrossido ferrico, la massa molecolare si calcola moltiplicando entrambi gli elemen-
ti contenuti in parentesi per il pedice numerico:

MMieorys = MAre + 3 - [MAG + MAo] =

=5585u+3-(1,008u+ 1600u) = 106874 u= 106,87 u

Determina le seguenti masse atomiche o masse molecolari, servendoti della tavola
periodica:

a) zinco, Zn

b) metano, CHy

c) solfato di alluminio, Al,(SO4)s

d) ossigeno, O;
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4 - CONTARE PER MOLI

L’unita di massa atomica u ¢ estremamente piccola: le misure sperimentali ci dico-
no infatti che 1 u = 1,661 - 10* g. Non esiste nessuna bilancia capace di misurare
masse cosi piccole: le bilance pili sensibili determinano al massimo un centesimo di
milligrammo (mg), cio¢ 10~ g. Dobbiamo trovare allora un collegamento tra il
mondo microscopico degli atomi e delle molecole (che non vediamo) e il mondo
macroscopico (che possiamo misurare).

Con una bilancia da cucina non possiamo determinare la massa di un solo chic-
co di riso, ma possiamo misurare la massa di una quantita di riso contenente, per
esempio, 1000 chicchi. Allo stesso modo, con una bilancia da laboratorio non si
pud «pesare» un solo atomo di sostanza, ma & possibile misurare la massa di una
quantita di sostanza contenente un grandissimo numero di atomi (o di molecole).
La quantita di sostanza scelta come unita di riferimento si chiama mole.

Una mole & una quantita di sostanza che contiene un ben definito numero di
particelle (atomi, molecole, ioni). Dato che atomi e molecole sono piccolissimi, in
una mole ne sara contenuto un numero grandissimo, che & sempre lo stesso per
qualsiasi sostanza (Mfigura 1.7), cosi come una dozzina di oggetti ne contiene sem-

i - gré fite (C) mercurio (Hg)

zinco (Zn)

etanolo
(CH,CH,OH) seque ,0)
80 _.‘51
70 S0
; 50
glcromato b = solfato di rame
i potassio 4 7 pentaidrato
(K,Cr,0,) 29 = (Cuso, - 5 H,0)

CAPITO {

p Sapendo chela
massa atomica relativa
dell’ossigeno & paria 16 u, cal-
cola la massa assoluta (espres-
sa in grammi) di 1000 atomi.

<figura 1.7 Una mole di alcuni
elementi (in alto) e una mole di
alcuni composti (in basso).
OSSERVA &RISPONDI

Ritieni che la massa degli elementi
sia la stessa?




{P Quali sono le altre sei unita

| di misura fondamentali?

RIFLETTI &RISPONDI
Se una moneta da 2 euro pesa
il doppio di una moneta da 1
euro, quale massa di monete
da 1 euro conterra lo stesso
numero di monete presenti in
1000 g di monete da 2 euro?

e
molar mass *

[ » figura 1.8 1 mol di alcol etilico
pesa circa due volte e mezzo pit
di 1 mol di acqua e occupa un
volume circa tre volte maggiore
di quello dell’acqua.

0SSERVA &<RISPONDI

Quante moli di acqua bisognereb-
be porre sulla bilancia per avere i
due piatti in equilibrio?

pre solo 12. Tl numero definito di particelle contenute in una mole corrisponde al
numero di atomi presenti in 12 g di '*C. Quindi:

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

Secondo il Sistema Internazionale, la mole, che ha come simbolo mol, rappresenta
Punita di misura della quantita di sostanza ed & una delle sette unita di misura fon-
damentali.

Cosi come la massa di un paio di scarpe dipende dal tipo di calzatura, la massa
di una mole di sostanza (cioé di uno stesso numero di particelle) varia al variare
della sostanza. Cerchiamo ora di stabilire quanto essa vale, caso per caso.

Se si approssimano i valori all'unit, la massa atomica del carbonio ¢ 12 uela
massa atomica dell'idrogeno & 1 u; la massa di un atomo di carbonio & quindi 12 vol-
te piti grande di quella di un atomo di idrogeno. Anche 1000 atomi di carbonio han-
no massa 12 volte piti grande di 1000 atomi di idrogeno. Se il numero diatomi ¢ lo
stesso, la massa del carbonio sara sempre 12 volte maggiore di quella dell’idrogeno.
In 12 g di carbonio e in 1 g diidrogeno cideve essere, allora, lo stesso numero di ato-
mi. 1 g di idrogeno corrisponde a 1 mol di atomi di idrogeno poiché contiene lo
stesso numero di atomi presenti in 12 g di'*C. Ripetendo il ragionamento con Tossi-
geno, la cui massa atomica ¢ 16 u, cio¢ 16 volte maggiore di quella dell'idrogeno, ar-
riviamo alla conclusione che in 16 g di ossigeno e in 1 g di idrogeno deve esserci lo
stesso numero di atomi, tanti quanti ve ne sono in 12 g di 1*C. 16 g di ossigeno corri-
spondono allora a una mole di atomi di ossigeno.

In generale, la massa di una mole di un elemento & pari alla sua massa atomica
espressa in grammi. Lo stesso discorso vale per le sostanze elementari a molecola
poliatomica e per i composti: la massa di 1 mol di composto ¢ pari alla sua massa
molecolare (o al suo peso formula) espressa in grammi.

La massa di una mole & chiamata massa molare (M) e la sua unita di misura ¢
g/mol.

La massa molare, M, di una sostanza & uguale alla sua massa atomica o molecolare
(o peso formula) espressa in g/mol.

Misurando sulla bilancia 1 mol di una qualsiasi sostanza, riusciamo ad avere un
numero costante e ben definito di particelle elementari senza doverne contare ne-
anche una (bfigura 1.8). Il termine mole sottintende, peréi?), un numero costante e
ben definito di particelle, qualsiasi esse siano, che vanno di volta in volta specifica-
te: mole di atomi, mole di molecole, mole di ioni, mole di elettroni ecc.

1 mol
di alcol etilico

1mol
diacqua




La quantita chimica:la mole  [XiiOOIL

sequi l'esempio

Determina la massa molare dell’oro, Au.

SOLUZIONE

Leggendo sulla tavola periodica la massa atomica dell’oro, pari a 197,0 u, sappiamo che
Tmoly, =1970g

da cui si ricava la massa molare dell’oro:

My, = 197,0 g/mol

sequi l'esempio

Calcola la massa molare dell’etanolo, C;HsOH.

SOLUZIONE

Dapprima & necessario calcolare la massa molecolare dell’etanolo:
MMc,ion=2-120Tu+6- 1,008 u + 16,00 u = 46,07 u

Quindi,

Tmol C;HsOH = 46,07 g

da cui si ricava la massa molare dell’etanolo, pari a:

Mc, 01 = 46,07 g/mol

l'm Calcola lamassa molare dell’'ammoniaca, NH.

= La costante di Avogadro

Quante sono le particelle elementari contenute in 1 mol? Possiamo ricavare questo
dato sapendo che la massa di un atomo di '>C, paria 12 u, & 12 - 1,661 - 10 > g (mas-
sa atomica assoluta). Di conseguenza:

12 g/mol

S =6,02-10% mol”!
19 LBeL-10%g = me

Il numero che abbiamo ottenuto si chiama costante o numero di Avogadro, N,. In m D.etermina.la.massa
realta non si tratta di un numero puro, bensi di un numero di particelle diviso per '(:ﬁr a_":;:i;)z SISO
una quantita di sostanza; infatti ha una dimensione, (mol™!), da intendere come e
( particelle
mol
miliardi. Oggi, il numero con cui viene espressa puo contenere fino a 8 cifre deci-
mali. Tuttavia, nella pratica chimica corrente, & sufficiente considerare solo le pri-
me tre cifre: 6,02 - 10* mol ..

). La costante ¢ enormemente grande: pit di seicentomila miliardi di

Tabella 1.7 Masse molari e numero di particelle.
2 05SERVA &RISPONDI

””? moledt.. | cohpoadea Quante molecole di acqua ci sono
T — N S > = T in una mole di H,0? Quanti atomi
H g 6,02 - 10 atomi di H di ossigeno? E di idrogeno?
H, 2g 6,02 - 10 molecole di H, ' 4
o 16g 6,02 - 102 atomi di O
0, 32¢g 6,02 - 102> molecole di O,
e 12¢ 6,02 10%atomi di '2C
. Ho 18g 6,02 - 10%* molecole di H,0




MONDO
MICROSCOPICO

1 atomo
MA=12u=
=12 X 1,661-1024g =
=2,0-1023g

1 molecola
MM =32u=
=32 X 1,661-1024g =
=53-10%3g

o,
. * »

1 molecola
MM =44u=
=44 X 1,661-1024g =
=73-1023g

. X 6,02 - 102

1 mol
di molecole

44g

£.X6,02-10%

1 mol
di atomi

12g

£ % 6,02-102

1 mol
di molecole

32g

MONDO
MACROSCOPICO

: : = Calcoli con le moli
afigura 1.9 La costante di

Avogadro consente di passare dal
mondo microscopico al mondo
macroscopico.

La mole, come abbiamo visto, ci consente di contare indirettamente le particelle.
Dato un certo campione di sostanza, & importante quindi conoscere a quante moli
esso corrisponde. Il numero di moli, #, si ottiene dividendo la massa del campione,
m, per la massa molare, M, della sostanza di cui ¢ costituito.

massa del campione

(@

numero

m
di moli (mol) n=3

massa molare
(g/mol)

sequil'esempio

Calcola il numero di moli contenute in 38,2 g di glucosio, CgH1,0s.

SOLUZIONE

Innanzitutto occorre calcolare la massa molare del glucosio. Siccome la massa molecolare vale:
MM¢i0,= 6+ 1201 u+ 121,008 u + 6 - 16,00 u = 180,16 u

la sua massa molare equivale a

Mc o, = 180,16 g/mol

A questo punto é possibile calcolare il numero di moli:

382¢g
n= 780,16 g/mol = 0:212mol

m Calcola il numero di moli corrispondenti a 49,5 g di solfato di sodio, Na;SO.

Per conoscere invece la massa m di un campione contenente 7-moli di sostanza,
basta moltiplicare n per la massa molare M della sostanza stessa.

massa molare

(g/mol)

massa del campione
(e)

numero di moli (mol)
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Per determinare il numero di moli, #, presenti in un campione, si puo dividere il
numero delle particelle, N, per la costante di Avogadro, N,,.

numero di particelle

numero N,
di moli (mol) n= N
A costante di Avogadro

(particelle/mol)

seqguil'esempio

Calcola il numero di atomi contenuti in 63,8 g di argento.

SOLUZIONE
Dopo aver individuato la massa molare dell'argento
MAxg = 1079 u
My = 107,9 g/mol
& possibile calcolare il numero di moli contenute in 63,8 g:
638¢g
n= _107’9 g/mol = 0,591 mol
Per conoscere il numero di atomi, & sufficiente moltiplicare le moli per la costante di Avogadro:
n° atomi di Ag = 0,591 mol - 6,02 - 10%* atomi/mol = 3,56 - 10% atomi di argento

sequi l'esempio

Ci sono pili atomi in 10,0 g di rame o in 10,0 g di oro?

SOLUZIONE
In primo luogo occorre calcolare le moli di rame e di oro corrispondenti:
Mc, = 63,55 g/mol
My, = 197,0 g/mol
100g
Mcw="63,55 g/mol = 0,157 mol

100¢g
N4 ="7970 g/mol o/mol = 0,0508 mol

Ora é sufficiente moltiplicare il numero di moli per la costante di Avogadro, per trovare il numero di
atomi di rame e di oro:

atomic, = 6,02 - 10?*> atomi/mol - 0,157 mol = 9,45 - 10% atomi di Cu
atomig, = 6,02 - 10?* atomi/mol - 0,0508 mol = 3,06 - 102 atomi di Au

Quindi 10,0 g di rame contengono un numero maggiore di atomi rispetto alla stessa massa di oro.

POTEVI PREVEDERLO?

Si, perché la massa molare dell’oro & maggiore rispetto a quella del rame (circa tre volte tanto);"
quindi, a parita di massa, si ha un minor numero di moli di oro rispetto a quelle di rame. Di conse-
guenza, anche il numero di atomi di oro & minore, circa un terzo rispetto agli atomi di rame.

lm Calcola il numero di unita formula contenute in 200 g di carbonato di sodio, Na,COs.

l'm Calcola la massa di 7,14 - 10?° atomi di carbonio.



RIFLETTI &(RISPONDI

La uabaina, sostanza di origine
vegetale usata come cardioto-
nico, ha formula C,H44015. Si
pud dire, in base agli indici, che
l'idrogeno & |'elemento con
maggiore percentuale in mas-
sa?

[ FISSATCONCETH
!PQual & la massa di calcio pre-
sente in 32 g di carbonato di
calcio?

.?x-m Determina la
massa di cloro contenuta
in 325 g di perclorato di
potassio, KClO,.

_sequi l'esempio

5 = FORMULE CHIMICHE E COMPOSIZIONE
PERCENTUALE

Ogni composto & caratterizzato da una formula chimica bruta o grezza ben precisa,
che evidenzia il rapporto di combinazione fra gli alomi che costituiscono quel
composto. T simboli, infatti, ci indicano da quali elementi esso & formato mentre gli
indici ci dicono quanti atomi di quell’elemento contiene. Poiché a ogni specie ato-
mica corrisponde una ben precisa massa, & possibile calcolare la percentuale in
massa di ciascun elemento presente nel composto: i dati ottenuti costituiscono la
composizione percentuale di quel composto.

Facendo il rapporto tra le composizioni percentuali degli elementi presenti in
un composto, si trova il rapporto di combinazione, definito e costante, fra le masse
degli elementi stessi in accordo con la legge ponderale di Proust.

Nel cloruro di sodio NaCl, per esempio, la percentuale in massa di Cl & 60,6% e
quella di Na ¢ 39,4%; il rapporto tra queste due percentuali & 1,54, cio¢ lo stesso va-
lore caratteristico del cloruro di sodio. La composizione percentuale, quindi, mette
in relazione tra loro il rapporto di combinazione tra le masse e il rapporto di com-
binazione tra gli atomi.

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 ha una composizione percentuale in calcio del 40%; quindi la massa del cal-
cio sara sempre il 40% del totale di qualsiasi massa di CaCOs.
sequi l'esempio

Calcola la composizione percentuale degli elementi nel fluoruro di calcio, CaF,.

SOLUZIONE

Dopo aver calcolato il peso formula del fluoruro di calcio, un composto ionico,

MMc,r, = 40,08 u+2-19,00u = 78,08 u

si imposta la seguente proporzione per determinare le percentuali di composizione dei singoli ele-
menti:

MAc, : MM, = x: 100

40,08 u: 78,08 u=x:100

40,08 - 100

% Ca= -
78,08 u

= 51,33% di calcio

La percentuale di fluoro pud essere calcolata come differenza al 100%:
% F = 100% — % Ca = 100 — 51,33 = 48,67% di fluoro .

Calcola la massa di carbonio contenuta in 45,8 g di carbonato di sodio, Na,COs.

SOLUZIONE
Occorre prima calcolare il peso formula del carbonato di sodio:
MMyaco. = 2 22,99 U + 12,0Tu + 3 - 1600 u = 10599 u :
Si calcola poi la percentuale di carbonio contenuta nel carbonato: MA: MMN;ZCOZ =x:100
%C= M = 11,33% di carbonio

105,99 u
Quindi, la massa di carbonio corrisponde all'11,33% della massa totale di carbonato di sodio:
M : Myayco, = 11,33: 100

. ‘I1,33-45.8g=5’19g

100
Quindi, 45,8 g di carbonato di sodio contengono 5,19 g di carbonio.



e La formula minima

Come si determina la formula di un composto? Le informazioni di cui abbiamo bi-
sogno per definire una formula (natura degli atomi e loro numero) si possono rica-
vare da un procedimento sperimentale chiamato analisi. Essa puo essere qualitati-
va, se ci dice la natura degli atomi componenti, o quantitativa, se ci indica anche il
loro numero. Lo strumento pil utile, e pit sofisticato, per analizzare il campione di
un composto & lo spettrometro di massa. Dall’analisi otteniamo le percentuali in
massa dei vari elementi costituenti il campione, da cui si risale alla formula minima
(o0 empirica) del composto.

La formula minima (o empirica) indica il rapporto di combinazione minimo con cui
gli atomi si legano per formare un composto.

Per determinare la formula minima basta quindi calcolare il rapporto di combina-
zione tra gli atomi (»figura 1.10). Dovremo allora stabilire quante moli di ciascun
elemento ci sono in 100 g di composto: il rapporto tra il numero di moli di ciascun
elemento corrisponde al rapporto di combinazione tra gli atomi (una mole di qual-
siasi elemento contiene sempre lo stesso numero di atomi). Vediamo come si pro-
cede:

1. scriviamo la massa m in grammi di ciascun elemento presente in 100 g di com-
posto: essa corrisponde alla sua percentuale in massa;

calcoliamo il numero di moli, #, di ciascun elemento dividendo la massa, m, (g)
per la sua massa molare, M (g/mol);

2

3. scegliamo, frai valori calcolati, il numero di moli, #, pit1 piccolo e dividiamo per
quest’ultimo tutti gli altri; i numeri interi che si ottengono rappresentano gli in-
dici (o pedici) numerici della formula;

4. scriviamo il simbolo di ciascun elemento e alla sua destra, in basso, riportiamo il
rispettivo indice.

CAPITOLO #
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Le polveri sottili @

* empirical formula

Im 25,000 g di un com-
posto contengono 21,375 g di

carbonio e 3,625 g di idrogeno.
Determina la formula minima

del composto in questione.

wfigura 1.10 Dalla com-
posizione percentuale alla
formula minima.
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= Dalla formula minima alla formula molecolare

Non sempre la formula minima descrive in modo esauriente una molecola. Se, per
esempio, facessimo l'analisi dell'acqua ossigenata, ricaveremmo dalla composizio-
ne percentuale la formula minima HO. In realtd, I'acqua ossigenata ¢ costituita da
molecole contenenti due atomi di ossigeno e due atomi di idrogeno, la cui formula
molecolare & H,0,, cio¢ (HO),. La formula molecolare & quindi un multiplo della

Tabella 1.2 Multipli della stessa formula minima. formula minima ricavata dall’analisi.
TR e ,Mo}tx composti che il carbonio forma con 1 1(.irogeno
' molecolare molecolare e Tossigeno presentano la stessa formula minima ma
CH,0 Vl CH,0 l 30 ] hanno formule molecolari molto diverse (»tabella 1.2).
CH,0 |  GHLO, | 60 Per risalire alla formula molecolare di un composto &
CH,0 1 CHeOs | 90 necessario conoscere anche la ‘sua massa molecolare, ch-e
S 1 deve essere determinata sperimentalmente. 11 procedi-
CH,O C4HgOs 120 d . .
- mento utile a determinare la formula molecolare di un
CH,O l CsH100s 150 ’ 20 5
- s il - — composto a partire dalla formula minima & mostrato
£Hio Cellr2O¢ 20 nell’esempio che segue.
__ seguil'esempio S S
Dall’analisi di un composto si ricava la seguente composizione percentuale:
C=922%
H=78%

Dopo aver determinato la formula minima, individua la formula molecolare, sapendo che la mas-
sa molecolare, determinata sperimentalmente, &78,12 u.

SOLUZIONE

Poiché le percentuali equivalgono ai grammi di ciascun elemento contenuti in 100 g di campione, &
possibile determinare le moli di ciascun elemento dividendo la massa in grammi per la massa mola-
re:

9228
=— =7,7 mol
M= 32,01 g/mol ©
B8 . 7,7 mol

ny=—
1,008 g/mol

Quindi la formula minima del composto in esame & CH.

Calcolando la massa molecolare di CH

MMcy = 12,01 u+ 1,008 u = 13,02u

<i nota che non equivale al dato sperimentale di 78,12 u. Pertanto [ formula minima non coincide
con la formula molecolare.

Per trovare quest'ultima & sufficiente dividere il dato sperimentale per la massa della formula mini-

ma:
7812u
13,02 u

Si ottiene in questo modo l'indice numerico per il quale bisogna moltiplicare tutti gli elementi della
formula minima per ottenere la formula molecolare: CgHs. -

Il composto in questione & il benzene, con formula minima CH. eféimula molecolare CoHs.

lm Un campione fornisce i seguenti risultati dall’analisi della composizione percentuale:
C=85,6% '
H=14,4%
Individua la formula minima e la formula molecolare del composto in esame, sapendo che
la sua massa molecolare & 56,104 u.

| AR



CAPITOLO

6 - IL VOLUME MOLARE E L’EQUAZIONE DI STATO
DEI GAS IDEALI

Il volume molare, V,, & il volume occupato da una mole di sostanza. Nei solidi e nei
liquidi il suo valore cambia a seconda della sostanza; per il principio di Avogadro,
invece, il volume occupato da una mole di qualsiasi gas ¢ lo stesso, nelle medesime
condizioni di pressione e temperatura.

Se la temperatura & 0 °C e la pressione 1,01325 - 10° Pa (1 atm), dette temperatu-
ra e pressione standard e indicate con la sigla STP (cio¢ Standard Temperature and
Pressure), il volume molare dei gas € 22,4 L (>figura 1.11).

224
litri

24 24

TmolediH, 1 mole diNH, 1moledi CO, 1 mole_di co Tmoledio, 1 molgdi N,

20g 17g 44g 28g BEg 2§g
idrogeno ammoniaca diossido monossido ossigeno azoto
di carbonio di carbonio

Questa ¢ un’informazione importante perché ci consente di determinare il numero 4 figura 1.11ASTP (0°Ce 1

di moli, , presenti in un certo volume di gas misurato a STP, che si indica con Virp: ~ 2tM) 1mol di qualsiasi gas
occupa sempre 22,4 L.

Vsrp
Vi

1l comportamento dei gas reali si discosta leggermente da quello ideale (Ptabella  Tabella 1.3 | volumi molari a
13). Il volume molare di un gas reale, misurato a STP, pud quindi differire di qual- 0 °Ce 1atm dialcuni gas reali.
che unita percentuale dal valore di 22,4 L.

He | 22,40

__sequi l'esempio - - N, | 22,40
Calcola il volume occupato in condizioni standard da 20,0 g di metano, CH,. » CO, | 2226
Cl, 2204

SOLUZIONE

Dopo aver calcolato la massa molare del metano

MMCH,, =1201u+4-1008u=16,04u

Mcn, = 16,04 g/mol

& possibile calcolare le moli corrispondenti a 20,0 g:
200g

1= 1604g/mol = h25mol

Per ricavare il volume occupato da 1,25 mol di metano in condizioni standard, & sufficiente molti-
plicare il numero delle moli per il volume molare

L
Vsrp= 22,4 oL 1,25mol =28,0L

lﬂw Calcolala massa di 32 L di CO, in condizioni standard.



