Pesi atomici relativi

Ogni elemento possiede una massa ma non era possibile misurare tale valore perché molti elementi non erano molecole monoatomiche e in ogni caso non si poteva confrontare con le tradizionali unità di misura (es. kg). 

Allora, visto che la maggior parte degli elementi forma composti con l’idrogeno venne preso come riferimento l’idrogeno con massa pari all’unità (1° scala).

Si scoprì, in seguito, che il rapporto tra idrogeno e ossigeno era sbagliato e per rimediare si prese come riferimento la massa media dell’ossigeno naturale pari a 16 (2° scala).

Un elemento preso come riferimento deve mantenere invariata la sua massa nonostante il fatto che l’ossigeno veniva preso da un emisfero rispetto all’altro, ma ciò non era vero. Scoprendo che l’ossigeno ha 3 isotopi:
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e la percentuale di questi tre isotopi cambia in base all’emisfero si decise di usare come riferimento la massa del carbonio 12 (
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) pari a 12 (3° scala).

Mole

Il concetto di mole deriva che nelle reazioni chimiche reagiscono le molecole e non i grammi o i volumi; come si può immaginare molecole diverse avranno pesi diversi, grazie ad Avogadro che stabili che una mole contiene lo stesso numero di particelle, sia che esse siano atomi, molecole o complessi; e questo numero è pari a 6.022*10 23, detto numero di Avogadro (N). Quindi la mole non è altro che una quantità, non una massa, ma una parola che indica un insieme di oggetti come il termine “dozzina” o “paia”; costituendo una unità comoda da usare e quantitativamente apprezzabile. Definendo che una quantità in grammi pari al peso atomico, molecolare o formula, in base a cosa ci riferiamo; corrisponde a una mole. Cioè:
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Per le sostanze solide la conversione tra grammi a moli è immediata; mentre per i fluidi è un po’ più complicato.

Definiamo con il termine fluido sia i liquidi che i gas.

Per le soluzioni occorre conoscere la sua concentrazione o la sua densità e se necessario le varie percentuali.

Mentre per i gas è più complicato perché il suo volume occupato dalle moli dipende da altri parametri, quali la pressioni e la temperatura. La legge che tiene conto di questi parametri è della legge di Boyle o legge dei gas perfetti o ideali:
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P
pressione (espressa in atm o bar)
V
volume (espressa in litri o m3)
n
moli

T
temperatura (espressa in K)
R
costante dei gas, assume diversi valori in base alle unità di misura adottate nei vari parametri.

Per ovviare al problema di utilizzare la legge dei gas perfetti si sono stabiliti delle condizioni dette condizioni normali ( c.n.), cioè a 0 °C (273 K) e 1 atm, nel quale 1 mole occupa 22.4 litri.

Esistono anche le condizioni standard e cioè a 25 °C e 1 atm.

In vari esercizi, però, queste due condizioni si confondono credendo che anche in condizioni standard 1 mole occupa 22.4 litri.
Percentuali in un composto.

Un altro modo per indicare il rapporto di vari atomi in una molecola consiste nell’utilizzo delle percentuali. Le percentuali rappresenta il rapporto, es., di una quantità di un elemento sulla quantità totale della sostanza rapportata a cento o all’unità; in termini matematici:
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È consigliabile a fine pratico usare quella rapportata all’unità anche se non si chiamerebbe più percentuale ma bensì frazione.
Definito cosa sia la percentuale si può applicare a una qualsiasi formula; per esempio AB
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Quindi da una qualsiasi formula si possono ricavare le percentuali di un elemento usando il peso atomico facendo attenzione ai coefficienti. Si può fare il procedimento inverso, cioè dalle percentuali ricavare la formula minima o se possibile la formula molecolare.

Si procede ipotizzando di partire da una quantità arbitraria di sostanza in grammi, se la % è peso/peso, che non influenza sulla percentuale perché è un rapporto. Si sceglie, di solito 100 grammi e si calcolano le moli corrispondenti agli atomi. Si tende ad avere una rapporto unitario rispetto a un elemento , e cioè le moli così ottenute si dividono per il minimo valore assunto dalle moli calcolate. I risultati si approssimano quando è necessario tranne quando il risultato aveva la prima cifra decima vicino al 5; n quel caso si raddoppia tutto.

Principio di conservazione della massa

È un concetto ovvio e fondamentale molto intuitivo ma poco osservato da chi si affaccia per la prima volta alla chimica. Ciò che avevamo all’inizio della reazione abbiamo anche alla fine, sotto un’altra forma ma la sostanza non è cambiata; è cambiata solo la forma.

Principio di conservazione della carica
Molto simile al principio di conservazione della massa ma riferito alla carica totale dei reagenti confrontato con la carica totale dei prodotti.

Da questi due principi deriva il concetto di bilanciamento di una reazione.

Principio di Le Chatelier

Un sistema in equilibrio se perturbato tende a produrre un’azione uguale e contraria; cioè in un sistema in equilibrio se l’equilibrio viene perturbato ( es. aggiunta di un reagente o di un prodotto) il sistema tende a riformare una nuova condizione di equilibrio. 

Formulario
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