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Ipotesi di Dalton (primi dell’800)Ipotesi di Dalton (primi dell’800)

1. Un elemento � formato da particelle indivisibili chiamate 
atomi.

2. Gli atomi di uno specifico elemento hanno propriet� identiche.

3. Gli atomi dei diversi elementi hanno pesi diversi.

4. Gli atomi si combinano secondo rapporti numerici semplici e 
interi per formare i composti.

Atomi e molecoleAtomi e molecole
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Legge delle proporzioni definiteLegge delle proporzioni definite

In un dato composto, gli elementi che lo costituiscono sono 
sempre combinati nelle stesse proporzioni in peso, indipendente-
mente dall’origine e dal modo di preparazione del composto.

H2 + Cl2                              2 HCl

2 NaCl + H2SO4                               2 HCl + Na2SO4

In HCl sono sempre combinati 35,5 g di cloro e 1 g di H, indipendentemente da 
come abbiamo ottenuto HCl. 
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GayGay--LussacLussac (1808)(1808)
Studiando reazioni che coinvolgevano i gas, trov� che i volumi secondo cui i gas si 
combinano (a P & T uguali) stavano tra loro nel rapporto di numeri interi piccoli.

Egli studi� numerose reazioni in cui i gas erano reagenti e/o prodotti. Studiando 
la reazione tra ammoniaca (NH3) ed acido carbonico (H2CO3) egli osserv� due 

diverse possibili reazioni:

NH3 (g) + H2CO3 (aq) → NH4HCO3(aq)

2 NH3 (g) + H2CO3 (aq) → (NH4)2CO3(aq)

I volumi di NH3 gassosa consumati in queste due reazioni stanno in un rapporto 1:2   
(validando la legge delle proporzioni definite).
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Se due elementi formano pi� di un composto, i vari pesi di uno di 
essi che si combinano con lo stesso peso dell’altro stanno nel 
rapporto di numeri interi piccoli.

N2O , NO , NO2

Le masse di N che si combinano con 16 grammi di ossigeno sono 
rispettivamente di 28, 14 o 7 grammi di azoto, che stanno nel 
rapporto 4:2:14:2:1.

Legge delle proporzioni multipleLegge delle proporzioni multiple
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Avogadro intu� che gli elementi in fase gassosa potessero 
essere molecole poliatomichemolecole poliatomiche.

1. azoto + ossigeno ossido di azoto
2. 1 volume + 1 volume 2 volumi
3. n molecole + n molecole 2n molecole
4. N2 + O2 2 NO
5. N4 + O4 2 N2O2

AvogadroAvogadro

Egli formul� il principio di Avogadroprincipio di Avogadro “… nelle stesse condizioni di 
pressione e temperatura volumi uguali di gas contengono lo 
stesso numero di molecole, le masse di questi volumi devono 
stare tra loro come le masse delle molecole, ovvero come i pesi 
molecolari ”.

Osservazioni
sperimentali

Ipotesi:
volumi uguali –
numeri ugualiMa quale formula ?

E, quindi, quale peso? 
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Tra il 1811 e il 1858 il problema di determinare i pesi atomici e le
formule molecolari venne dibattuto alla luce di nuovi e sempre pi�
numerosi fatti sperimentali. Il puzzle fu risolto da CannizzaroCannizzaro nel
1858, estendendo il ragionamento di Avogadro (= volumi uguali di
gas contengono un uguale numero di molecole).

I pesi dei volumi uguali di gas devono stare nello stesso rapporto
dei pesi delle loro molecole o dei loro pesi molecolari.

Dalla analisi di insiemi di pesi molecolari relativi,
Cannizzaro stabil� che il peso molecolare dell’idrogeno
doveva essere 2 e pot� cos� fissare i valori dei pesi
molecolari assoluti di tutti gli altri gas e composti.

L’analisi di L’analisi di CannizzaroCannizzaro
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Grazie al lavoro di Dalton, Gay-Lussac, Avogadro e Cannizzaro, fu 
evidente che ogni elemento aveva una sua massa e che questa ogni elemento aveva una sua massa e che questa 
era relativa agli altri elementiera relativa agli altri elementi.
Fu possibile definire una scala relativa delle masse atomiche.

Fu quindi introdotta una scala di pesi atomici relativi basati 
sull’unit� di massa atomicaunit� di massa atomica (umauma), definita (dal 1961) come 1/12 
esatto della massa del carbonio 12 (l’isotopo pi� abbondante del 
carbonio, con 6 neutroni e 6 protoni nel nucleo).

In questa scala, il peso atomico dell’idrogeno � 1.00794 uma, 
quello del sodio 22.989768 uma, quello del carbonio 12,0115 
uma (tenendo conto delle abbondanze naturali dei vari isotopi …)

Peso atomicoPeso atomico
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Le dimensioni e la massa di un atomo sono estremamente piccoli e 
quindi qualunque massa di un elemento o molecola ne contiene un 
numero enorme. Si rende necessario dunque disporre di una unit� di 
misura conveniente per descrivere un tale numero di atomi o molecole.

L’unita SI per il numero di oggetti � la molemole, definita come la quantit� 
di sostanza contenente tante parti (atomi, molecole o altre particelle) 
quanti sono gli atomi contenuti in 0.012 kg esatti di carbonio 12 puro.

Questo numero ha un valore di  6.023 x 1023 ed � chiamato  numero di numero di 
AvogadroAvogadro.

La massa di una mole di atomi di un elemento puro espressa in grammi � 
numericamente uguale al peso atomico di quell’elemento espresso in 
unit� di massa atomiche.

LA MOLELA MOLE
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Una mole di atomi di alcuni elementi.Una mole di atomi di alcuni elementi.



Il peso formula (PF) di una sostanza, espresso in unit� di massa 
atomiche, � dato dalla somma dei pesi atomici degli elementi 
presenti, ognuno moltiplicato per il numero di volte in cui l’elemento 
compare nella formula.

Calcoliamo ad esempio il peso formula di Na2CO3 (carbonato di sodio):

PA Na 23.0 uma
PA C 12.0 uma
PA O 16.0 uma

PF = 23.0x2 + 12.0 + 16.0x3 = 106 uma

Il termine peso formulapeso formula � usato sia per le sostanze ioniche che quelle 
molecolari. Quando si hanno specie che esistono in forma di molecole 
distinte si usa il termine peso molecolarepeso molecolare.

Pesi formula & pesi molecolariPesi formula & pesi molecolari
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PA espressi con un decimale e tre cifre significative
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La carica netta di un atomo � zero, quindi il numero di La carica netta di un atomo � zero, quindi il numero di 
protoni e di elettroni � uguale.protoni e di elettroni � uguale.

Il numero atomico “Z” di un elemento � definito come il 
numero di protoni presenti nel nucleo.

Numero atomicoNumero atomico
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La molecola � la parte pi� piccola di un composto che pu� esistere 
libera e stabile in natura.

MolecoleMolecole
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Modelli molecolariModelli molecolari
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Formule chimicheFormule chimiche
La formula chimica di una sostanza descrive la sua composizione
chimica. Riporta il tipo di atomi e il numero di essi presenti all’interno
della molecola (o unit� formula):

Ax By Cz D  



Composti organici contengono legami C-C e C-H, spesso in 
combinazione con azoto, ossigeno, zolfo e altri elementi.

Composti inorganici non contengono legami C-H (fanno 
eccezione i composti metallorganici)

La formula chimica fornisce il numero di atomi di ciascun tipo 
all’interno della molecola:

La formula di struttura evidenzia la connessione tra gli atomi:

Formule e strutture Formule e strutture 
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CH4 , CO2 , H2O

O=C=OC

H

H
H H H H

O
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Formule e modelli strutturali di alcune molecole.
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IONI E COMPOSTI IONICIIONI E COMPOSTI IONICI

Non tutti i composti sono molecole distinte.

Alcuni composti come “NaCl” sono formati da 
un raggruppamento di ioni.

Ioni sono atomi o gruppi di atomi con carica 
elettrica.

CationiCationi : ioni positivi (Na: ioni positivi (Na++))

AnioniAnioni : ioni negativi (Cl: ioni negativi (Cl-- )  )  
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Cristallo di NaCl:Cristallo di NaCl:
disposizione degli ioni nel disposizione degli ioni nel reticoloreticolo
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Formule, cariche e nomi di ioni Formule, cariche e nomi di ioni 

Come abbiamo gi� visto
parlando di valenza variabile,
alcuni metalli possono formare
cationi con carica diversa (ad es.
Fe2+ e Fe3+). Per tali metalli
possiamo specificare a quale
ione ci riferiamo usando un
numero romano tra parentesi
tonde, per esempio ferro(II) o
ferro (III). Lo zinco e l’argento
non formano altri ioni stabili
oltre Zn2+ e Ag+, quindi non
abbiamo bisogno di usare
numeri romani nel nome.
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Eccezioni alla legge delle proporzioni definiteEccezioni alla legge delle proporzioni definite

I composti solidicomposti solidi – che non contengono molecole discrete –
possono deviare dalla legge delle proporzioni definite. Ad 
esempio TiO pu� avere un rapporto Ti:O ≠ 1:1; in base al metodo 
di preparazione, si possono avere cristalli con composizione 
variabile tra Ti0,75O e TiO0,69.
Oppure il solfuro di rame pu� variare tra Cu1,7S e Cu2S (Cu2-xO).

→ composti non stechiometricicomposti non stechiometrici

La struttura cristallina rimane la stessa, come pure le principali 
proprietà chimiche. Le proprietà fisiche (ad es. elettriche, ottiche) 
invece sono sensibili alla composizione atomica del composto.
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MATERIA ED ENERGIAMATERIA ED ENERGIA

– Materia � tutto ci� che occupa uno spazio ed ha massa.

– Massa � una misura della quantit� di materia di un 
qualsiasi materiale (unit� di misura: g)

– Energia � definita come la capacit� di compiere un lavoro 
o di trasferirlo.

– Forme di energia: meccanica, elettrica, luminosa, termica 
ecc. (unit� di misura: N�m o J)
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Legge di conservazione della materia e dell’energia.

– In una reazione chimica o in una 
trasformazione fisica l’ energia non 
pu� essere creata o distrutta, ma pu� 
solo essere convertita da una forma 
ad un’altra.

– Durante una reazione chimica o una 
trasformazione fisica non si osserva 
nessuna variazione della quantit� di 
materia.

– E = mc2



La materia pu� essere classificata in tre stati

• Solido
• Liquido
• Gas

Stati della materiaStati della materia
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Propriet� chimiche e fisiche della materia.

ChimicheChimiche: si manifestano quando la materia subisce variazioni variazioni 
di composizionedi composizione.

FisicheFisiche: assenza di qualsiasi variazione di composizione.
Esempi: colore, densit�, durezza, punto di fusione, punto di 
ebollizione, conducibilit� termica ed elettrica.



27

Trasformazioni fisiche: passaggi di statoTrasformazioni fisiche: passaggi di stato
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Propriet� fisiche …Propriet� fisiche …
… e chimiche… e chimiche

Alcune propriet� fisiche dell’ acquaacqua: (a) solidifica a 0�; (b) bolle
a 100 �C (a 1 atm); (c) scioglie una ampia variet� di sostanze, tra
cui il solfato rameico [o solfato di rame (II)], un sale di colore blu.

Esempio di propriet� 
chimica dell’ acquaacqua:
reagisce in modo 
violento con il sodio, 
dando H2 e idrossido 
di sodio (NaOH).



Tabella delle propriet� fisiche di alcune sostanzeTabella delle propriet� fisiche di alcune sostanze
(ad 1 atm di pressione)
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Le miscelemiscele sono combinazioni di due o pi� sostanze pure 
in cui ognuna conserva la propria composizione e le 
specifiche propriet�.

Miscele eterogeneeMiscele eterogenee: presentano propriet� non uniformi a 
livello macroscopico.

Miscele omogeneeMiscele omogenee: presentano propriet� uniformi in ogni 
loro parte e sono dette anche soluzioni.

Miscele, sostanze, composti ed elementiMiscele, sostanze, composti ed elementi
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Miscele eterogeneeMiscele eterogenee



Classificazione della materiaClassificazione della materia
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Un elementoelemento � una sostanza che non pu� esser scomposta in 
sostanze pi� semplici mediante delle trasformazioni chimiche.

Un compostocomposto � quella sostanza che, mediante metodi chimici, 
pu� esser trasformata in sostanze pi� semplici che mantengono 
sempre lo stesso rapporto di massa.

Composti Composti & & elementielementi
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CaCO3 CaO + CO2

CaCO3

CaO CO2

Ca C O2O2

Decomposizione del carbonato di calcioDecomposizione del carbonato di calcio



Elementi e simboliElementi e simboli
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Abbondanza degli elementiAbbondanza degli elementi


