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Prefazione

È difficile immaginare la stesura di testi di Chimica generale diversi per i singoli Corsi di studio. Con questo Volume 
gli Autori vogliono fornire ad uno studente universitario di qualsiasi disciplina scientifica una trattazione accessibile, 
ma rigorosa, dei concetti fondamentali della Chimica, per tutti quei Corsi nei quali la Chimica di base è propedeuti-
ca. La variegata preparazione scolastica dei giovani che accedono agli Studi universitari ha indotto gli Autori alla 
stesura di un testo che parta dal presupposto che lo studente sia pressoché digiuno di conoscenze inerenti alla Chi-
mica e che l’allievo debba essere condotto quasi “per mano” a comprendere in modo sempre più completo gli argo-
menti che via via vengono sviluppati. Grazie alla presenza di paragrafi di Approfondimento, lo studente avrà comun-
que la possibilità di affrontare in modo esauriente quegli aspetti importanti che volutamente sono stati scorporati 
dal testo principale per renderne più agevole la lettura, e che potranno essere utili a seconda delle conoscenze che il 
docente intende trasmettere durante il corso d’insegnamento. 

La trattazione dei vari argomenti è corredata da una ricca varietà di Esempi svolti e di Esercizi di riepilogo da ri-
solvere, tutti con risposta. Ciò consente di sopperire agli eserciziari di Stechiometria che solitamente lo studente 
deve acquistare per perfezionare la sua preparazione. Nel loro insieme, le nozioni contenute nel testo in qualche 
caso superano quelle richieste dai singoli Corsi di Laurea; tuttavia, un testo che contenga i fondamenti della Chimi-
ca di base dovrebbe far parte del corredo della biblioteca di ogni studente che coltivi una disciplina scientifica, a 
prescindere dal grado di approfondimento dell’insegnamento che si trova ad affrontare durante i suoi studi.

Auspichiamo che gli studenti affrontino lo studio di questa disciplina non solo come strumento fondamentale 
per una formazione tecnico-scientifica e per un arricchimento della loro cultura di base, ma anche per assumere una 
conoscenza adeguata alla comprensione dei fenomeni che ci circondano e un atteggiamento consapevole per il ri-
spetto dell’ambiente.

Tutti i Coautori hanno collaborato in modo proficuo e con pazienza agevolando il lavoro di coordinazione degli 
argomenti.

Gli Autori
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Chimica e natura atomica della materia

Oltre ad essere rilevante per qualsiasi processo che si verifica intorno a noi, la chi-
mica è alla base della comprensione di molte discipline scientifiche tra cui la 
biologia, la geologia, la scienza dei materiali, la medicina e la fisica, per lo studio 
delle quali viene ritenuta propedeutica. Può essere definita come la scienza che 
studia le proprietà, la composizione e la struttura della materia, e le trasformazio-
ni alle quali questa è soggetta con le implicazioni energetiche associate a queste 
trasformazioni.

Anche se le prime sperimentazioni chimiche, condotte inconsapevolmente 
dall’Uomo, risalgono a tempi così antichi da perdersi nella preistoria, l’utilizzazio-
ne empirica di quelle trasformazioni, che in tempi moderni chiamiamo reazioni 
chimiche, era già ben consolidata quando le prime grandi civiltà della Mesopo-
tamia e dell’Antico Egitto videro la luce (circa 3500-3000 a.C.). Molte conoscenze 
empiriche sulle tecniche di estrazione dei metalli e sull’utilizzo di essenze e pig-
menti naturali furono apprese e trasmesse tra le popolazioni e le comunità che si 
succedettero nel tempo, a partire dall’epoca dei Sumeri e degli Egizi fino all’esor-
dio della civiltà ellenica, la quale avrebbe fornito un nuovo modello di riflessione 
sulla realtà osservabile. Fino ad allora l’Uomo non era particolarmente interessato 
a riflettere sui fenomeni di cui era osservatore e accettava, quasi come atto di fede, 
tutto ciò che veniva sostenuto da maghi, sacerdoti o autorevoli personaggi. Solo 
verso il 700 a.C., con il fiorire della civiltà greca, ebbero inizio i primi tentativi di 
trovare un’interpretazione razionale dei fenomeni del mondo fisico, della costitu-
zione della materia e delle sue trasformazioni. Il pensiero sviluppato era sostan-
zialmente basato su una elaborazione speculativa di concetti piuttosto che sulla 
sperimentazione. Iniziatori di un’indagine razionale sulla natura della materia 
furono Talete di Mileto (ca. 623-546 a.C.), Anassimandro (ca. 610-546 a.C.) e 
Anassimene (ca. 586-528 a.C.), che si erano posti il problema dell’esistenza di una 
materia primaria della quale sono composte tutte le cose, mentre Eraclito (ca. 550-
480 a.C.) aveva focalizzato il suo pensiero sulle trasformazioni della materia e 
sull’incessante divenire e cambiarsi delle cose (tutto scorre, in greco pànta rheì). 
Empedocle di Agrigento (ca. 492-432 a.C.), a differenza dei quattro filosofi ionici 
precedenti, immaginò che la materia fosse costituita da quattro elementi primor-
diali, immutabili ed eterni, che egli chiamò radici: il fuoco, l’acqua, l’aria e la ter-
ra. Questa teoria, ripresa poi da Aristotele (ca. 384-322 a.C.), ipotizzava che sia la 
materia sia le sue trasformazioni traevano origine da questi quattro principi o ra-
dici. Un’interpretazione molto più aderente a quelle attuali sulla natura e la costi-
tuzione corpuscolare della materia si ha con Leucippo (ca. 500 a.C.), fondatore 
della dottrina atomistica, Democrito (ca. 460-371 a.C.) ed Epicuro (ca. 341-270 
a.C.), secondo i quali la materia è costituita da invisibili particelle, chiamate ato-
mi. Il ragionamento che sta alla base della loro filosofia è legato alla domanda se 
una generica porzione di materia possa essere frammentata indefinitamente, op-
pure fino ad un limite non superabile. Se frantumiamo una pietra in porzioni 
sempre più piccole otteniamo frammenti che sono sempre pietra. Ci possiamo 
allora chiedere se è possibile spingere indefinitamente la disgregazione dei singoli 
frammenti o se esiste un limite inferiore di frazionamento raggiunto il quale il 
minuscolo frammento ottenuto non sia più divisibile. Secondo la teoria atomisti-
ca, la materia può essere frammentata in porzioni sempre più piccole fino ad otte-
nere microscopiche particelle, non ulteriormente divisibili, dette appunto atomi 
(dal greco àtomos = non tagliabile). Secondo Democrito gli atomi, troppo piccoli 
per essere percepiti dai nostri sensi, sono infiniti in numero, perfettamente com-
patti, privi di struttura interna, differenti tra loro per dimensione e forma e in 
perenne vorticoso movimento. Per giustificare il movimento degli atomi, Demo-
crito introdusse per la prima volta il concetto di vuoto, in mancanza del quale il 
loro movimento è inconcepibile. Gli atomi nel vuoto possono urtarsi tra loro e 
aggregarsi generando sostanze più o meno stabili. Parimenti, la disaggregazione di 
queste rende possibile i cambiamenti dei corpi e il verificarsi dei fenomeni natu-

Oltre ad e

2.1
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rali. Pertanto, secondo la teoria atomistica, ogni sostanza è costituita da miscele di 
atomi e una sostanza può essere convertita in un’altra cambiando la natura della 
miscela. Partendo da ben poche informazioni empiriche, i filosofi atomisti sono 
riusciti quindi a delineare due caratteristiche peculiari del mondo fisico, la costitu-

zione corpuscolare della materia e l’esistenza del vuoto, concetti che sarebbero stati 
confermati sperimentalmente solo due millenni dopo. L’idea dell’esistenza del 
vuoto fu rifiutata persino da Aristotele e dalla sua scuola che avrebbero condizio-
nato per molti secoli il pensiero filosofico in Occidente, ma confermata su basi 
sperimentali nel XVI secolo. Tito Lucrezio Caro Grande, fautore della teoria ato-
mistica e seguace di Epicuro, nel “De rerum natura” ci tramanda in modo sublime 
molti dei concetti sulla natura delle cose che ci appaiono tuttora nella loro genia-
lità e innovazione (vedi Approfondimento 2.1).

APPROFONDIMENTO

2.1

Tito Lucrezio Caro e il suo “De rerum natura”

In questo poema, Lucrezio esprime chiaramente due concetti fondamentali sulla natura 

della materia, la costituzione corpuscolare della materia e l’esistenza del vuoto, concetti che 

sarebbero stati confermati sperimentalmente solo due millenni dopo. Il filosofo e poeta lati-

no si fa portavoce delle teorie epicuree riguardo alla realtà della natura retta da un “ordine 

naturale” indipendente dagli Dei e al ruolo dell’Uomo in un universo atomistico, materiali-

stico e meccanicistico. Lucrezio sottolinea la necessità di conoscere i fenomeni fisici, celesti 

e terrestri e quindi l’importanza di un’indagine scientifica della natura ai fini della liberazio-

ne dalle passioni che sconvolgono la vita e allontanano le gioie pure. Nel primo dei sei libri 

di quest’opera, fissa anzitutto il principio che nulla nasce dal nulla e ogni essere è costituito 

da una particolare aggregazione di elementi fini, semplici e si forma secondo specifiche 

modalità di tempi e di ambienti, con esclusione di ogni intervento divino. Niente può essere 

generato dal niente, altrimenti tutti gli esseri nascerebbero a caso e ciò che è generato sa-

rebbe indipendente dal generante. Allo stesso modo nulla si riduce al nulla, dal momento 

che l’annullamento delle cose sarebbe spontaneo e non ci sarebbe bisogno di cause disgre-

gatrici, mentre la distruzione ha bisogno di forze disgreganti, proporzionate alla dissolubilità 

delle cose. Se avvenisse l’annullamento, i corpi non potrebbero più rinnovarsi; nascita e 

morte delle cose sono invece un semplice processo di aggregazione e disgregazione di parti, 

perciò esiste una materia fondamentale ed eterna, la quale è costituita da corpi minimi e 

invisibili. Esiste dunque la materia eterna ed esiste il vuoto incorporeo: essi sono entità es-

senziali, dotate di qualità essenziali (che non si possono cambiare) e qualità accidentali (il 

cui mutamento non determina una modificazione fisica). La qualità propria della materia è 

fare resistenza e senza il vuoto tutto sarebbe immobile, visto che se la materia occupasse 

tutto non ci sarebbe né movimento né vita. Il principio enunciato da Lucrezio è che dov’è 

vuoto non c’è materia, dov’è materia pura non c’è vuoto, ma tutti i corpi (anche quelli più 

compatti) hanno in sé del vuoto: se un gomitolo sferico di lana e una palla di piombo hanno 

peso diverso, questo dipende dal fatto che il gomitolo contiene più vuoto e meno materia 

della palla. La quantità di vuoto è ciò che determina la facilità della disgregazione di un 

corpo: più un corpo è leggero (cioè contenente molto vuoto), più è facile da separare e di-

sgregare. Della materia fanno parte i corpora certa cioè gli atomi che non possono essere certa

distrutti e disgregati. Gli elementi primari sono dunque solidi e semplici, tutti assai piccoli 

uniti da forti legami: non sono miscugli di cose, ma unità definite elementari a cui nulla si 

può aggiungere o togliere, compatti e immortali.

Nel libro secondo Lucrezio spiega il moto con cui i corpuscoli della materia producono le 

varie cose o le dissolvono e aggiunge che la stessa materia nel complesso rimane in “somma 

quiete”. Le particelle elementari e i loro moti non si possono percepire in quanto inferiori 

alle facoltà sensitive; sono perciò invisibili insieme ai loro moti. Gli atomi si muovono appun-

to in modo travagliato e incessante con la stessa velocità, secondo la teoria del clinamen; 

infatti, nel cadere verticalmente, trascinati dal proprio peso, nel vuoto, deviano leggermente 

e anziché precipitare in basso, danno luogo a scontri permettendo alla natura di creare le 

cose.
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Alla luce di queste considerazioni, derivanti dai filosofi greci, accontentiamoci di 
definire provvisoriamente gli atomi come i costituenti “ultimi” della materia e 
materia tutto ciò che ha una massa e occupa spazio. Una sostanza è una qual-
siasi porzione di materia, dotata di sue proprietà fisiche e chimiche caratteristiche, 
e costituita dalla combinazione di atomi, normalmente secondo rapporti numeri-
ci ben definiti. 

Esistono tre stati fisici della materia: solido, liquido e gassoso. La clas-
sificazione di un dato campione di materia sulla base del suo stato fisico è stret-
tamente legata al fatto che la sua forma e il suo volume siano più o meno defi-
niti. Lo stato fisico solido è caratterizzato dal possedere una forma e un volume 
ben definiti, quello liquido da una forma non definita ma un volume definito, 
quello gassoso da un volume e una forma non definiti. Un dato volume di liqui-
do assume sempre la forma della parte del contenitore in cui è posto, un gas 
riempie sempre il suo contenitore, adottando sia il suo volume sia la sua forma. 
Lo stato fisico di una certa quantità di materia è sempre determinato dalla na-
tura della sostanza, cioè la sua composizione chimica, e dalle condizioni di 
temperatura e di pressione alla quale è soggetta. Per un approfondimento di 
questi concetti e dei fattori che determinano lo stato fisico della materia si ri-
manda al Capitolo 8. 

Nello studio dei processi chimici e fisici si conviene di definire sistema la por-
zione di spazio che è sede delle trasformazioni che sono oggetto di indagine, men-
tre ambiente ciò che lo circonda. 

Dal punto di vista fisico un sistema è fisicamente omogeneo quando ha le stes-
se proprietà fisiche in ogni suo punto, in caso contrario è fisicamente eterogeneo. 
Per esempio, un singolo granello di zucchero o un campione di acqua zuccherata 
sono sistemi fisicamente omogenei, mentre una miscela di acqua e ghiaccio o una 
miscela di acqua e olio sono sistemi fisicamente eterogenei.

Una porzione fisicamente omogenea di un sistema prende il nome di fase. Per 
esempio, una miscela di acqua e ghiaccio è un sistema composto da due fasi: quel-
la liquida (acqua) e quella solida (ghiaccio). 

Dal punto di vista chimico un sistema è chimicamente omogeneo quando è 
costituito da una sola sostanza (sistema a un componente), come per esempio un 
sistema costituito solamente da acqua o da ferro. Un sistema formato da almeno 
due sostanze è chimicamente eterogeneo (sistema a più componenti) e costituisce 
una miscela. Una miscela, a sua volta, può essere fisicamente omogenea oppure 
fisicamente eterogena. Se è fisicamente omogenea prende il nome di soluzione, 
cioè una miscela omogenea di più sostanze. Per esempio, una miscela di azoto e 
ossigeno gassosi o una miscela ottenuta sciogliendo zucchero in acqua sono siste-
mi che in base ai criteri adottati possono essere definiti soluzioni. Le miscele fisi-
camente eterogenee prendono il nome generico di miscugli. Per esempio, una 
miscela formata da acqua e olio è un sistema eterogeneo sia sotto il profilo chimi-
co sia sotto quello fisico. 

Un sistema sottoposto a sollecitazioni di vario tipo, o anche spontaneamente, 
può essere soggetto a trasformazioni fisiche o a trasformazioni chimiche. 
Le trasformazioni fisiche sono quelle che avvengono senza modifiche della compo-
sizione chimica delle sostanze presenti nel sistema, come la fusione e l’evaporazio-
ne di una sostanza. Per contro, le trasformazioni chimiche, o reazioni chimiche, sono 
quelle che portano alla scomparsa (trasformazione) di una o più sostanze (reagen-
ti) e alla formazione di nuove sostanze (prodotti di reazione). Per esempio, la 
combustione del metano è una trasformazione chimica, ed è pertanto quella che 
viene definita come una reazione chimica, dato che porta alla scomparsa del 
metano e di ossigeno, che sono i reagenti, e alla formazione di diossido di carbo-
nio e acqua, che sono i prodotti della reazione.
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Elementi e composti

Una qualsiasi sostanza viene detta una sostanza elementare o elemento chimico o 
più semplicemente un elemento se non è scomponibile in altre sostanze ed è 
quindi costituito da un solo tipo di atomi. Attualmente si conoscono 117 elemen-
ti ma in natura se ne trovano soltanto 90, essendo i rimanenti stati sintetizzati in 
laboratori specializzati. Si definisce sostanza composta o composto chimico, o più 
semplicemente un composto, una sostanza pura che può essere scomposta in 
altre fino a dare sostanze elementari, ed è pertanto costituita da atomi di elemen-
ti diversi. 

È importante fare una distinzione tra un composto chimico costituito da due 
o più elementi e una miscela di elementi. Se prendiamo ad esempio della limatura 
di ferro e la mescoliamo con della polvere di zolfo, possiamo miscelare questi due 
componenti in proporzioni variabili e ottenere una miscela o miscuglio in cui i due 
componenti possono essere facilmente separati, ad esempio mediante l’ausilio di 
una calamita (Figura 2.1a). Nel minerale pirite invece (Figura 2.1b), ferro e zolfo 
sono chimicamente combinati tra loro in modo da dare origine ad un composto 
in cui entrambi gli elementi sono presenti con un rapporto di combinazione ben 
preciso, corrispondente a due atomi di zolfo per ogni atomo di ferro e una com-
posizione percentuale in peso ben precisa (46,55% di ferro, 53,45% di zolfo). 
Quando gli elementi entrano a far parte di un composto, le loro proprietà origina-
rie come il colore, il punto di fusione, la durezza ecc. sono sostituite da quelle 
caratteristiche del composto che formano. 

Nella formazione di un composto gli atomi dei vari elementi possono aggre-
garsi per dare origine alle molecole, che sono le più piccole unità discrete che 
conservano la composizione e le caratteristiche chimiche del composto, oppure a 
ioni, cioè atomi o gruppi di atomi dotati di carica elettrica, che interagiscono tra 
loro mediante forze di tipo elettrostatico.

Gli elementi hanno nomi specifici e vengono rappresentati da simboli formati 
da una o due lettere (tre per gli elementi transuranici più pesanti), la prima sempre 
maiuscola e la seconda sempre minuscola. Per esempio:
• H = idrogeno (da Hydro + genes);
• N = azoto (da Nitrum);
• He = elio (da Helios);
• Na = sodio (da Natrium);
• Hg = mercurio (da Hydrargyrum);
• C = carbonio (da Carbo);
• O = ossigeno (da Oxys + genes);
• Co = cobalto (da Kobold). 

Inoltre, quando la sostanza elementare è costituita da aggregati discreti di più 
atomi legati tra loro si scrive al piede del simbolo dell’elemento il numero di ato-
mi contenuti in una sua molecola. Per esempio: H2, N2, O2, P4, S8.

I composti vengono rappresentati dalla loro formula chimica, che viene 
costruita scrivendo in successione i simboli dei singoli elementi presenti nel 
composto, ponendo al piede di ciascuno di essi il numero relativo di suoi atomi 
contenuti nel composto stesso (omettendo l’unità). Consideriamo, per esem-
pio, le seguenti formule: NaCl e Al2O3. La prima è quella di un composto (il 
cloruro di sodio) nel quale gli atomi degli elementi sodio (Na) e cloro (Cl) sono 
combinati tra loro in rapporto 1:1, mentre la seconda è quella di un composto 
(l’ossido di alluminio) nel quale gli elementi alluminio (Al) e ossigeno (O) sono 
combinati tra loro nel rapporto di 2 (di alluminio) a 3 (di ossigeno). La formula 
che esprime il minimo rapporto tra i numeri di atomi di ogni elemento presen-
te in un certo composto viene chiamata formula minima o empirica. Ad 
esempio, la formula empirica dell’acido ossalico è HCO2, e ci dice che in questo 
composto gli atomi di idrogeno, carbonio e ossigeno sono presenti secondo un 
rapporto 1:1:2. La formula “vera” dell’acido ossalico, quella che chiamiamo 

Una qualsi

2.2
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b)

FIGURA 2.1 a) In una miscela 

o miscuglio di quantità qualsiasi di 

polvere di zolfo e limatura di ferro i 

due componenti possono essere facil-

mente separati, ad esempio mediante 

l’ausilio di una calamita. b) Gli stessi 

elementi combinati chimicamente 

secondo un rapporto di combinazio-

ne ben preciso danno origine ad un 

composto chimico, di formula FeS
2
, 

che in natura si trova come minera-

le, la pirite, che sovente si presenta 

in cristalli cubici. Si noti che, quando 

gli elementi entrano a far parte di un 

composto, le loro proprietà originarie 

come il colore, il punto di fusione, la 

durezza ecc. sono sostituite da quelle 

caratteristiche del composto che for-caratteristiche del composto che forcaratteristiche del composto che for

mano. 
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formula molecolare o formula bruta, è tuttavia H2C2O4, cioè un multiplo 
della formula minima. Il nome formula empirica, come vedremo nel Paragrafo 
2.12, deriva dal fatto che essa può essere ricavata dopo aver determinato speri-
mentalmente la percentuale in peso di ogni elemento presente in un dato com-
posto.

Sovente nella rappresentazione della formula di un composto si usa indicare 
anche lo stato di aggregazione in cui esso si presenta, utilizzando come pedice 
scritto tra parentesi il simbolo (s) per solido, (l) per liquido, (g) per gassoso, ecc.: 
ad esempio, Cu(s) sta ad indicare il rame allo stato solido e He(g) l’elio allo stato 
gassoso.

Se vogliamo avere un’idea della collocazione nello spazio degli atomi dobbia-
mo usare la formula di struttura, che ci mostra come gli atomi in una molecola 
sono legati tra loro mediante l’uso di trattini, anche con effetti prospettici. Un 
modo ancora più accurato e completo per descrivere un composto è quello che fa 
uso di modelli molecolari. Per vedere facilmente come gli atomi sono legati l’uno 
all’altro, si utilizza il modello a sfere e bastoncini dove sono presenti sfere, gene-
ralmente di colore diverso a seconda del tipo di atomo, per la rappresentazione 
degli atomi e bastoncini per indicare i legami che li uniscono. I cosiddetti model-
li ad occupazione spaziale o compatti (space filling) sono più vicini alla realtà, 
perché forniscono una rappresentazione visiva delle dimensioni relative degli ato-
mi e del loro ingombro, anche se sono più difficili da interpretare. In Figura 2.2

possiamo vedere i vari modi di rappresentazione di una molecola semplice come 
quella del metano CH4. 

Cenni preliminari sulla costituzione degli 
atomi

Per le finalità che un corso di chimica si prefigge, possiamo considerare gli ato-
mi come costituiti da tre tipi di particelle: il protone, p, il neutrone, n e 
l’elettrone, e– (vedi la Tabella 2.1). Il protone e il neutrone hanno una massa 
circa uguale, ma solo il primo presenta una carica elettrica positiva di 1,602177 
10–19 C. D’altra parte, l’elettrone, la cui massa è solo 1/1836 volte quella del pro-
tone, ha una carica elettrica negativa che in valore assoluto è uguale a quella del 
protone. 
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Tabella 2.1  Massa e carica elettrica del protone, del neutrone e dell’elettrone. 

Particella

(nome)

 Particella

   (simbolo)

Massa

(kg)

Massa

(uma)

Carica

(C)

Carica

(cariche elementari)

Protone p 1,672623 10–27 1,00728 1,602177 10–19 +1

Neutrone n 1,674929 10–27 1,00866 0 0

Elettrone e– 9,109390 10–31 5,94 10–4 –1,602177 10–19 –1

FIGURA 2.2 Differenti rappresentazioni della molecola di metano CH
4
. 
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APPROFONDIMENTO

2.2

I protoni e i neutroni, chiamati genericamente nucleoni, sono concentrati 
nel centro dell’atomo, trattenuti da potenti forze nucleari e costituiscono il 
nucleo atomico. Il numero totale di nucleoni presenti in un nucleo atomico è 
detto numero di massa (A ( ( ).

Il nucleo atomico ha una carica elettrica positiva uguale alla somma delle cari-
che elettriche dei protoni contenuti. Se prendiamo come unità di misura della 
carica elettrica quella del protone, +1, la carica di un nucleo atomico contenente Z 

protoni è +Z.
Gli elettroni occupano attorno al nucleo atomico regioni spaziali ben definite 

e sono tanti quanti i protoni contenuti nel nucleo. Dato che hanno una carica 
elettrica che in valore assoluto è uguale a quella del protone, ma è negativa (–1), 
un atomo risulta complessivamente elettricamente neutro. Poiché la massa degli 
elettroni è molto più piccola di quella dei nucleoni, la massa di un atomo è so-
stanzialmente uguale a quella del suo nucleo atomico. Pur essendo praticamente 
contenuta nel nucleo tutta la massa dell’atomo, le dimensioni del nucleo sono 
decisamente più piccole rispetto a quelle dell’atomo. Gli elettroni che stanno 
attorno al nucleo si trovano a distanze che sono circa 10.000 volte maggiori del 
raggio del nucleo stesso (Figura 2.3), cioè considerando il raggio un atomo dell’or-
dine di 1 Å il raggio del suo nucleo sarebbe dell’ordine di 10–4 Å (vedi l’Approfon-

dimento 2.2).

FIGURA 2.3 Rappresentazione del-

la struttura di un atomo. La rappresen-

tazione della nuvola elettronica attorno 

al nucleo non è in scala. Se il nucleo 

fosse veramente delle dimensioni rap-

-

distanza di circa 200 m.

Modello di Rutherford

Alla fine del XIX secolo gli studi effettuati da Henry Becquerel (1852-1908) e Marie Curie 

(1867-1934) sulla radioattività, cioè l’emissione di particelle e di energia da parte di alcuni 

nuclei instabili, permisero ai ricercatori di approfondire le conoscenze sulla struttura degli 

atomi. Dopo la scoperta dell’elettrone, il fisico inglese J. J. Thomson (1856-1940) propose 

nel 1904 un modello per interpretare la struttura di un atomo secondo cui esso era costitu-

ito da una sfera uniforme di cariche positive all’interno della quale erano distribuiti gli elet-

troni, carichi negativamente. Per rendere comprensibile il modello aveva associato l’atomo 

ad un “panettone” dove i canditi e l’uvetta sono gli elettroni e il panettone è la sfera carica 

positivamente. Cinque anni dopo Ernest Rutherford (1871-1937), che aveva collaborato con 

Thomson, effettuò una serie di esperimenti sul potere penetrante delle particelle  (cioè 

nuclei di He dotati di carica positiva) prodotte da una sorgente radioattiva, anche allo scopo 

di confermare il modello atomico proposto da Thomson, ma essi dimostrarono che il model-

lo proposto era inadeguato. In un esperimento come quello schematizzato in Figura 2.4, 

Rutherford inviò un fascio di particelle  su una sottile lamina d’oro e osservò che la maggior 

parte delle particelle passava attraverso la lamina d’oro indisturbata mentre alcune di queste 

venivano fortemente deflesse o rimbalzavano indietro. Questo risultato inatteso lo aveva 

portato a concludere che tutta la carica positiva dell’atomo, e sostanzialmente tutta la 

sua massa, sono concentrate in un nucleo centrale molto piccolo (con un raggio di circa 

10–2-10–3 pm) intorno al quale si muovono come in un sistema planetario, a distanze pro-

porzionalmente molto grandi (circa 100-200 pm), gli elettroni occorrenti per rendere l’ato-

mo elettricamente neutro. Era come se per la maggior parte del suo volume l’atomo fosse 

“vuoto”.

Lo schermo fluorescente circolare permetteva di ricostruire la traiettoria delle particelle 

inviate dalla sorgente alla lamina d’oro in quanto, nel punto in cui veniva colpito da una 

particella , diventava fluorescente. Quando una particella collideva con un elettrone non si 

avevano variazioni significative della sua traiettoria, possedendo questa una massa molto 

maggiore di quella di un elettrone. Nelle rare volte in cui le particelle  passavano in pros-

simità di un nucleo, queste venivano sensibilmente deviate a causa della repulsione elettro-

statica tra le cariche positive delle particelle  e la carica positiva del nucleo o venivano 

completamente deflesse o addirittura rimbalzavano indietro quando colpivano il nucleo. 

Sebbene il modello atomico di Rutherford avesse riscosso molto successo, ci si rese 

conto che comunque era incompleto. Alcuni aspetti dovevano essere ancora chiariti. Ad 

esempio, tenuto conto che gli atomi di idrogeno possiedono un solo protone e quelli di elio 

(continua)
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Il comportamento chimico di un elemento dipende dal numero di elettroni o 
di protoni (i due numeri coincidono) contenuti in un suo atomo, numero che 
viene chiamato numero atomico (Z)ZZ . Atomi con lo stesso numero atomico 
hanno uguali proprietà chimiche in quanto sono atomi dello stesso elemento. 
I neutroni presenti nel nucleo atomico non influenzano le proprietà chimiche 
di un elemento, ma ne fanno variare la massa atomica. Atomi con uguale nume-

ro atomico e pertanto appartenenti allo stesso elemento, ma contenenti diffe-
renti numeri di neutroni, e quindi aventi differente numero di massa, sono detti 
isotopi. Il numero di neutroni presenti nel nucleo atomico degli atomi di un 
dato elemento può variare entro un ristretto intervallo di valori, oltre il quale 
il nucleo è instabile e dà luogo a trasformazioni nucleari, dando origine a 
quel fenomeno chiamato radioattività (vedi Approfondimento 2.3). Nei primi 
20 elementi il nucleo atomico contiene in media lo stesso numero di protoni e 
di neutroni (fa eccezione l’idrogeno il cui isotopo più abbondante in natura 
non contiene neutroni nel nucleo). Nei successivi elementi il numero di neu-
troni aumenta progressivamente più di quello dei protoni. Alcuni elementi 
come il berillio (Be) il fluoro (F) e l’alluminio (Al) hanno un solo isotopo natu-
rale mentre altri come il cloro (Cl) o il magnesio (Mg) possono averne due o 
più. 

Per indicare un particolare isotopo si scrive il simbolo dell’elemento a cui ap-
partiene e lo si fa precedere, in alto a sinistra, dal suo numero di massa A. In basso, 
sempre a sinistra, è talora utile specificare anche il suo numero atomico, Z: 

Fascio di
particelle particelle particelle particelle 

La maggior parte
delle particelle 
passa attraverso
il foglietto d’oro
o viene deviata
molto poco

Alcune particelle
vengono deviate
considerevolmente

Atomi nel
foglietto d’orofoglietto d’oro

Gli elettroni occupano
lo spazio intorno
al nucleo

Sorgente di un fascio collimato
di particelle 

Foglietto
d’oro

Schermo di ZnS
fluorescente

Particelle 
non deviate

Un piccolo numero
di particelle 
colpisce i nuclei
e viene deviato
all’indietro

Particelle
deviate

Nucleo di
un atomo
d’oro

FIGURA 2.4 Esperimento di Rutherford.

invece due, ci si chiedeva perché la massa di un atomo di elio è circa quattro volte rispetto 

a quella di un atomo d’idrogeno e non il doppio. Successivi lavori dello stesso Rutherford e 

di un suo allievo, James Chadwick (1891-1974), perfezionarono il modello dimostrando che 

la massa ulteriore era dovuta alla presenza nel nucleo di altre particelle elettricamente neu-

tre: i neutroni.

Vedremo nel Capitolo 4 che il modello di Rutherford, che concepiva l’atomo come un 

piccolo sistema planetario, non è compatibile con le leggi della fisica classica e questa risul-

terà inadeguata per giustificare il comportamento di sistemi su scala atomica che potranno 

essere spiegati solo utilizzando i concetti della meccanica quantistica. Alcune informazioni 

ricavate dal modello di Rutherford, come quelle sulle dimensioni del nucleo e dell’atomo, 

rimangono comunque tuttora validi.

(segue)
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A
M º 

A
MZ . Per esempio, le scritture 12 

C6  e 12C indicano entrambe lo stesso isotopo 
del carbonio, costituito da 12 nucleoni: 6 protoni e 6 neutroni.

Il magnesio, Mg, numero atomico Z = 12 ha tre isotopi stabili contenenti rispettivamente 12, Z

13 e 14 neutroni. Scrivere i simboli dei tre isotopi.

SOLUZIONE

AMgZ ; A = numero di protoni + numero di neutroni; Z = numero di protoni = 12

Isotopo con 12 neutroni: A = 12 + 12 = 24; 
24Mg12

Isotopo con 13 neutroni: A = 12 + 13 = 25; 
25Mg12

Isotopo con 14 neutroni: A = 12 + 14 = 26; 
26Mg12

Esempio 2.1

Stabilire: a) quanti protoni, neutroni ed elettroni ha un isotopo di simbolo 235
X = 92 ; b) verifica-

re a quale elemento appartiene.

SOLUZIONE

a)
235

X = 
A

X 92 Z

Numero di protoni = Z =Z 92; Numero di neutroni = A – Z = 235 – 92 = 143 Z

Numero di elettroni = numero di protoni = Z = 92.Z

b) Dalla tavola periodica degli elementi si deduce che l’elemento con numero atomico 92 è 

l’uranio.

Esempio 2.2

Particolare importanza rivestono gli isotopi dell’idrogeno che possiedono nomi e 
simboli specifici. Tutti gli atomi di idrogeno possiedono un solo protone e quando 
questa è l’unica particella presente nel nucleo, l’isotopo 1H1  viene chiamato prozio H

o semplicemente “idrogeno”. Se nel nucleo è presente anche un neutrone l’isoto-
po 2H1  è chiamato deuterio o “idrogeno pesante” a cui viene anche assegnato il 
simbolo D. Quando nel nucleo sono presenti due neutroni l’isotopo 3H1 , che è un 
isotopo radioattivo, viene detto trizio (simbolo T).

La quantità relativa di ciascun isotopo in un campione naturale di un dato 
elemento è di solito costante e le miscele dei singoli isotopi, così come si presen-
tano in natura, vengono dette miscele isotopiche naturali. Queste, sul piane-
ta Terra, hanno una composizione che è indipendente dalla provenienza del cam-
pione per cui la massa media degli atomi di un dato elemento è costante indipen-
dentemente dalla sua provenienza. 

Definendo come abbondanza percentuale il rapporto tra il numero di ato-
mi di un dato isotopo e il numero totale degli atomi di tutti gli isotopi di quell’e-
lemento moltiplicato per cento, sappiamo che l’abbondanza percentuale dell’iso-
topo 1H1  è del 99,985%, quella del deuterio D è lo 0,015% del totale, mentre l’iso-
topo radioattivo trizio T è presente solo in minime tracce.
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APPROFONDIMENTO

2.3

Nucleo atomico, radioattività e reazioni nucleari

Se consideriamo la massa di un protone e di un neutrone e il nucleo di un atomo come co-

stituito da un insieme di protoni e neutroni, osserviamo che la massa di un nucleo atomico 

è inferiore di una quantità m alla somma delle masse dei suoi costituenti. In base alla rem -

lazione relativistica di Einstein ( E = E mc2), che stabilisce l’equivalenza tra massa ed ener-

gia, questo difetto di massa è direttamente connesso con l’massa energia di legame nucleare, che 

rappresenta la quantità di energia che viene liberata nella formazione del nucleo a partire dai 

suoi costituenti separati. Sperimentalmente si osserva che, se consideriamo un isotopo A
X Z

di massa m
X
, nel cui nucleo vi sono Z protoni, Z A – Z neutroni e intorno a questo Z Z elettroni, Z

il difetto di massa ∆m si ricava dalla relazione: m

m = [m Z m
p+e– + (– A – Z)ZZ m

n
] – m

X

dove m
p+e– rappresenta la massa complessiva di un protone e di un elettrone liberi, m

n
 quel-

la di un neutrone libero, e la corrispondente energia nucleare è: 

E
nucl

EE  = mc2 = c2 m

Nello studio dei fenomeni nucleari di solito per la massa si utilizza l’unità di massa ato-

mica, uma (1 uma = 1,66054 10–27 kg), mentre per l’energia si usa il MeV (megaelettron-

volt), che corrisponde a 1,60218 10–13 J. 

L’energia di legame nucleare può essere ricavata calcolando preliminarmente l’energia cor-

rispondente al difetto di massa di 1 uma. Questa quantità di energia corrisponde a 931,5 MeV:

a) m = 1 uma = 1,66054m 10 –27 kg;

b) 1 MeV = 1,60218 10 –13 J ;

c) E
nucl

EE   = c2∆m = (2,9979 m 108)2 (m s –1)2 1,66054 10–27 (kg) = 1,4924 10–10 J = 

Noto questo valore, l’energia di legame nucleare corrispondente a un qualsiasi difetto di 

massa ∆m, espresso in unità di massa atomica, è calcolabile con la seguente equazione:

E
nucl

EE  = 931,5 ∆m MeVm

In unità di massa atomica, la massa globale di un protone e di un elettrone (m
p+e–) è 

1,007825 uma e quella del neutrone è 1,008665 uma. Conoscendo la massa atomica di un 

qualsiasi isotopo, possiamo ricavare il difetto di massa che accompagna la sua formazione, 

e quindi la corrispondente energia di legame nucleare. 

Come andamento generale, questa cresce con il numero di nucleoni contenuti nel nu-

cleo. Particolarmente utile è, però, l’energia media di legame per nucleone, che si ottiene di-

videndo l’energia di legame nucleare per il numero di nucleoni contenuti nel nucleo, ossia 

per il numero di massa, A:

Enucl (per nucleone) = 
A

Enucl

L’energia media di legame per nucleone misura la stabilità che viene portata in media al 

nucleo da ogni suo nucleone (protone o neutrone). Se riportiamo in un diagramma l’energia nucleone

media di legame per nucleone in funzione del numero di massa, A, dei vari isotopi, (Figura 

2.5) osserviamo che per gli elementi più leggeri cresce rapidamente con il numero di massa, 

seppure in modo irregolare in quanto alcuni nuclei con un numero pari di protoni e di neu-

troni (
4 

He2 , 12 
C6 , 16 

O8
) sono più stabili di quelli adiacenti. Superato l’ossigeno la curva si ap-

piattisce alquanto e l’energia media di legame per nucleone si mantiene attorno a un valore 

di 8 MeV, anche se continua a crescere moderatamente fino a raggiungere valori massimi per 

isotopi di numero di massa compreso tra 50 e 60 (con il massimo per l’isotopo 56 
Fe26 ), per 

poi scendere lievemente all’aumentare del numero di massa. 

= 1,4924 × 10–10 (J) ×
1,60218 × 10–13 J

1 MeV
= 931,5 MeV (per uma)

(continua)
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La maggior parte degli elementi naturali ha isotopi stabili, che rimangono inalterati nel 

tempo. In particolare, gli elementi con numero atomico da 1 (H) a 83 (Bi), con le sole 

eccezioni del tecnezio (Z = 43) e del promezio (Z Z = 61), hanno uno o più isotopi stabili. Z

Invece, tecnezio, promezio, tutti gli elementi con numero atomico superiore a 83, nonché 

molti isotopi degli altri elementi, sono instabili e si trasformano spontaneamente nel tem-

po in isotopi di altri elementi o in un nucleo più stabile dello stesso isotopo emettendo 

“radiazioni” che in realtà sono piccole particelle (solitamente emissioni alfa ( ) o beta ( )), 

oppure radiazioni di natura elettromagnetica (radiazione gamma ( )). L’insieme di processi 

tramite i quali alcuni nuclei atomici instabili si trasformano in altri per raggiungere uno 

stato di stabilità prende il nome di decadimento radioattivo. Gli isotopi che presentano 

queste caratteristiche sono chiamati isotopi radioattivi, radioisotopi oppure radionuclidi e le 

emissioni che accompagnano la trasformazione spontanea dei nuclei instabili esistenti in 

natura rappresentano la radioattività naturale. Esistono numerosi radioisotopi naturali, ma 

in laboratori specializzati sono anche stati prodotti radioisotopi artificiali. Complessiva-

mente sul nostro pianeta esistono 267 isotopi stabili e più di 60 isotopi radioattivi natu-

rali. Sono inoltre noti più di un migliaio di radioisotopi artificiali. Il campo di esistenza 

degli isotopi stabili di un dato elemento (numero atomico Z costante) è ristretto a un limiZ -

tato intervallo del numero di neutroni (A – Z) che un nucleo può contenere. Infatti, se coZZ -

struiamo un diagramma ponendo il numero di neutroni dei vari isotopi stabili in funzione 

del numero dei loro protoni, Z (Z Figura 2.6), riscontriamo che i punti rappresentativi dei 

singoli isotopi stabili sono contenuti entro una stretta banda, detta banda di stabilità. La 

sua pendenza è pari a 1 per gli elementi più leggeri (fino a Z = 20)Z  e cresce progressiva-

mente fino a circa 1,5 per quelli più pesanti. 

L’aumento del numero relativo di neutroni rispetto a quello dei protoni che si riscon-

tra al crescere del numero atomico suggerisce che i neutroni nel nucleo abbiano la fun-

zione di bilanciare, tramite l’incremento delle forze nucleari, l’elevata e crescente repul-

sione coulombiana tra i protoni. D’altronde, la ristrettezza della banda di stabilità impli-

ca che il numero di neutroni degli isotopi stabili di un dato elemento (stesso numero 

atomico Z) deve essere compreso solo in uno stretto intervallo di valori. I nuclei di isotoZZ -

pi i cui punti rappresentativi si trovino al di fuori della banda di stabilità sono instabili 

e tendono a disintegrarsi per dare nuclei che ricadono entro questa banda. Considerando 

il numero di protoni e di neutroni contenuti negli isotopi naturali stabili attualmente 

caratterizzati, osserviamo che la maggior parte degli isotopi stabili contiene un numero 

pari sia di protoni sia di neutroni. Inoltre, i nuclei con un numero di protoni o di neutro-

ni uguale a 2, 8, 20, 28, 50, 82 o 126 (per esempio 
4 

He2 , 
16 

O8 , 
40 

Ca20 , 
204

Pb82 ) hanno 

un’energia media di legame per nucleone più elevata dei nuclei ad essi adiacenti, e 

perciò sono più stabili di questi. I numeri appena elencati, chiamati  stabili numeri magici, sug-

geriscono che nel nucleo atomico i nucleoni siano distribuiti in livelli di energia tali da 

FIGURA 2.5 Energia media di 

legame per nucleone in funzione 

del numero di massa.

(continua)
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