Le sostanze pure: elementi e composti
Le sostanze chimicamente pure (cioè che hanno una composizione chimica ben definita) si dividono in:

· sostanze semplici o elementi (sostanze che non possono essere decomposte in sostanze più semplici)

· sostanze composte o composti (sostanze che possono essere decomposte in sostanze più semplici)

in pratica i composti sono sostanze formate da elementi che si sono legati chimicamente fra di loro formando i composti.

Gli elementi in natura sono solo 92, anche se se ne conoscono circa 118 (gli altri sono artificiali, cioè sono stati formati in laboratorio). I composti sono moltissimi (teoricamente il numero può essere infinito).

Gli elementi sono fatti di un solo tipo di atomi. Ogni elemento ha un nome, ma si rappresenta anche con  un simbolo (costituito da una o due lettere, di cui la prima sempre maiuscola): il simbolo dell’elemento rappresenta l’elemento in generale, ma anche il suo singolo atomo. Tutti gli elementi sono raggruppati nella tavola periodica degli elementi, dove ogni elemento occupa una casella in cui sono riportati nome e simbolo dell’elemento, ma anche altre caratteristiche dell’atomo di quell’elemento.

Esempi di simboli e nomi di elementi:

H – idrogeno;
   O – ossigeno;    F – fluoro;
  C – carbonio;   S – zolfo;   Fe – ferro;    Na – sodio;   Cl – cloro;   N – azoto;  He – elio;  K – potassio;  Ca – calcio…..

I composti hanno come loro più piccola parte (che conserva le proprietà del composto) la molecola, cioè un aggregato di atomi che caratterizza il composto. L’acqua, per esempio, è formata di idrogeno e ossigeno, e la sua molecola è costituita da due atomi di idrogeno legati ad un atomo di ossigeno.

I composti hanno un loro nome, ma vengono anche rappresentati dalla loro formula, che contiene i simboli degli elementi che costituiscono il composto accompagnati da dei numeri che rappresentano il rapporto fra gli atomi dei singoli elementi (i numeri si scrivono più piccoli dei simboli degli elementi alla destra del simbolo dell’elemento a cui si riferiscono): la formula dell’acqua è H2O, che ci dice immediatamente la composizione in atomi del composto, quindi la formula rappresenta anche la molecola del composto.

Altri esempi di composti:

HCl – acido cloridrico (un atomo di idrogeno legato ad un atomo di cloro);  CO2 – anidride carbonica (due atomi di ossigeno legati ad un atomo di carbonio);  CH4 – metano (quattro atomi di idrogeno legati ad un atomo di carbonio);  H2SO4 – acido solforico (la cui molecola è costituita da due atomi di idrogeno, uno di zolfo e quattro di ossigeno).

Gli atomi, per quanto piccolissimi, hanno una massa, detta massa atomica (o peso atomico, P.A.). L’unità di massa atomica è stata definita prendendo come campione un isotopo (sorvoliamo sulla definizione di isotopo) dell’atomo di carbonio a cui si è attribuita la massa di 12 unità di massa atomica (u.m.a.); poi si sono calcolate le masse di tutti gli altri atomi paragonandoli a questo isotopo di carbonio: l’atomo di idrogeno ha massa 1 u.ma. (cioè ci vogliono 12 atomi di idrogeno per arrivare alla massa del carbonio), l’ossigeno ha massa 16 u.m.a., il cloro ha massa atomica 35,5 u.m.a.. I valori delle masse atomiche sono riportati o in apposite tabelle o nella tavola periodica.

Le molecole hanno anch’esse una loro massa, che ovviamente è data dalla somma dei pesi atomici degli atomi che le costituiscono. Il peso di una molecola si chiama peso molecolare (P.M.); anche il peso molecolare avrà come unità di misura l’u.m.a.. Ogni composto è caratterizzato da un peso molecolare: per calcolare il peso molecolare di un composto si sommano i pesi atomici degli elementi che costituiscono il composto, ovviamente ognuno moltiplicato per il numero di atomi con cui entra nella molecola del composto.

Esempio: abbiamo già detto che la molecola d’acqua è costituita da due atomi di idrogeno legati ad uno di ossigeno, quindi il P.M. dell’acqua sarà dato da due volte la massa atomica dell’idrogeno sommata alla massa dell’ossigeno:

P.A. dell’H: 1 u.m.a., P.A. dell’O: 16 u.m.a., P.M. di H2O = (2 *1) u.m.a. + 16 u.m.a. = 18 u.m.a.

Altri esempi:

P.M. di CH4: massa di C + 4 volte la massa di H, quindi : 12 u.m.a. + (4* 1) u.m.a. = 16 u.m.a.

P.M. di CO2:  massa di C + 2 volte la massa di O, quindi 12 u.m.a. + (2*16) u.m.a. = 44 u.m.a.

Composizione percentuale di un composto
La composizione chimica di un composto è definita dagli elementi che lo costituiscono e dal numero di atomi con cui entrano nella molecola del composto. Questa composizione è caratteristica del composto e lo contraddistingue. Per esempio, esiste un altro composto che, come l’acqua, è fatto di idrogeno ed ossigeno, e si chiama acqua ossigenata: la sua molecola è fatta di due atomi di idrogeno e due atomi di ossigeno, ha cioè formula H2O2, cosa che le dà proprietà completamente diverse dall’acqua (l’acqua è una sostanza essenziale per la vita; l’ingestione di acqua ossigenata può viceversa causare gravi danni all’organismo umano).

A volte può essere utile calcolare la composizione percentuale di un composto, cioè la percentuale in peso con cui ogni elemento contribuisce al peso del composto. Essa si calcola dividendo la massa totale degli atomi di un elemento per la massa molecolare del composto e moltiplicandola per 100. Esempio: quale è la percentuale dell’idrogeno e dell’ossigeno nell’acqua?

Il P.M. dell’ H2O è 18 u.m.a. e questo valore è dato dalle 2 u.m.a. portate dai due atomi di idrogeno e dalle 16 u.m.a. portate dall’atomo di ossigeno; riportando questi contributi in percentuale si avrà questa composizione percentuale dell’acqua in idrogeno ed ossigeno:

% di H = 2 u.m.a./18 u.m.a. *100 = 200/18 = 11,1%

la percentuale è un numero puro perché nella divisione fatta sopra fra 2 e 18 le unità di misura (u.m.a.) si semplificano;

% di O = 16 u.m.a./18 u.m.a. * 100 = 1600/18 = 88,9%

Ovviamente la somma delle due percentuali deve essere uguale a 100.

Vediamo invece la composizione percentuale dell’acqua ossigenata (H2O2), che ha P.M. = 34 u.m.a. (2*1 + 2*16):

% di H = 2 u.m.a./34 u.m.a *100 = 200/34 =  5,9%

% di O = 32 u.m.a./34 u.m.a. *100 = 3200/34 = 94,1%

 Come si vede le due composizioni percentuali in H e O sono diverse nell’acqua e nell’acqua ossigenata che infatti sono due composti diversi!

Un altro esempio: composizione percentuale dell’acido solforico (H2SO4), che ha P.M. = 98 u.m.a.:

% di H = 2 u.m.a./98 u.m.a. *100 = 200/98 = 2%

% di S = 32 u.m.a. /98 u.m.a. *100 = 3200/98 = 32,7%

(il peso atomico dello zolfo è 32 u.m.a.)

% di O = 64 u.m.a./98 u.m.a. * 100 = 6400/98 = 65,3%

(l’O contribuisce per 64 u.m.a. sulle 98 totali perché nella molecola ci sono 4 atomi di ossigeno, che moltiplicato per 16 u.m.a. che è il peso atomico dell’ossigeno ci dà 64 u.m.a.); ovviamente la somma delle tre percentuali ci dà 100: 2 + 32,7 + 65,3 = 100

