
Atomi, Molecole e Ioni 

Capitolo 2 



La Teoria Atomica di Dalton (1808) 
1.  Gli Elementi sono composti da particelle estremamente 

piccole, denominate atomi.   

2.  Tutti gli atomi di un dato elemento sono identici ed hanno 
le stesse dimensioni, masse e proprietà chimiche, ma 
differiscono dagli atomi di tutti gli altri elementi. 

3.  I composti sono formati da atomi di almeno due elementi 
diversi. In qualsiasi composto, il rapporto del numero di 
atomi di qualsiasi coppia di elementi presenti è o un 
numero intero o una frazione semplice  

4.  Una reazione chimica coinvolge solo la separazione, la 
combinazione, o il riarrangiamento di atomi; il suo 
risultato non è la loro creazione dal nulla o la loro 
distruzione. 2.1 



2.1 

La Teoria Atomica di Dalton 
Ossigeno in CO e in CO2 
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La Teoria Atomica di Dalton 



J.J. Thomson, misurò massa/carica di un e-  

(1906 Premio Nobel in Fisica) 
2.2 

Tubo a raggi catodici  



2.2 

Tubo a raggi catodici  



                                         e- carica = -1.60 x 10-19 C 

(Thomson) carica/massa di un e- = -1.76 x 108 C/g 

                                            e- massa = 9.10 x 10-28 g 
2.2 

Esperimento di Millikan  

microscopio 

atomizzatore 

goccia d’olio sotto 
osservazione 

piastra caricata 

piastra caricata gocce d’olio 

foro 

Misurò la massa di un e-  
(1923 Premio Nobel in Fisica) 



(Composto dell’Uranio) 
2.2 

Tre tipi di radiazioni 
(e particelle) 

emessi da elementi 
radioattivi  



2.2 

Il modello atomico di J.J. Thomson  



1.  La carica positiva dell’atomo è concentrata nel nucleo 
2.  Il protone (p) ha carica opposta (+) rispetto all’elettrone (-) 
3.  La massa di p è 1840 x massa di e- (1.67 x 10-24 g) 

 velocità delle particelle α  ~ 1.4 x 107 m/s 
(~5% velocità della luce) 

(1908 Premio Nobel in Chimica) 

2.2 

L’ esperimento di Rutherford  



raggio atomico ~ 100 pm = 1 x 10-10 m 

raggio nucleare ~ 5 x 10-3 pm = 5 x 10-15 m 

Rutherford’s Model of  
the Atom 

2.2 

Se l’atomo avesse le dimensioni di uno stadio, il 
volume del suo nucleo sarebbe confrontabile con 

quello di una piccola biglia 

Il modello atomico di 
Rutherford 



Esperimento di Chadwick (1932) 
(1935 Premio Nobel in Fisica) 

H atomi - 1 p; He atomi - 2 p 

massa He/massa H dovrebbe essere = 2 

invece massa He/massa H = 4 

α + 9Be 1n + 12C + energia 

neutrone (n) è neutro (carica = 0) 

massa n ~ massa p = 1.67 x 10-24 g 
2.2 



massa p = massa n = 1840 x massa e- 

2.2 



numero atomico (Z) = numero di protoni nel nucleo  

   numero di massa (A) = numero di protoni + numero di neutroni  

                                 =  numero atomico (Z) + numero di neutroni  

Isotopi sono atomi di uno stesso elemento (X) con un diverso numero 
di neutroni nel nucleo 

X A 
Z 

H 1 
1 H (D) 2 

1 H (T) 3 
1 

U 235 
92 U 238 

92 

Numero di Massa 
Numero Atomico 

Simbolo dell’elemento 

2.3 

Il numero atomico, il numero di massa e gli isotopi 



2.3 

Gli isotopi dell’idrogeno 



6 protoni, 8 (14 - 6) neutroni, 6 elettroni 

6 protoni, 5 (11 - 6) neutroni, 6 elettroni 

Hai capito cos’è un isotopo? 
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Quanti protoni, neutroni, ed elettroni ci sono in C 
14 

6 ? 

C 
11 

6 ? Quanti protoni, neutroni, ed elettroni ci sono in 



Periodo 
G

ruppo 

M
etalli alcalini 

G
as nobili 

A
logeni 

M
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Chimica in Azione 
Abbondanza naturale degli elementi sulla 
crosta terrestre 

Abbondanza naturale degli elementi nel corpo 
umano 

2.4 



Una molecola è costituita da almeno due atomi in 
proporzioni definite e costanti, legati da forze chimiche 

H2 H2O NH3 CH4 

Una molecola biatomica contiene solo due atomi 
H2, N2, O2, Br2, HCl, CO 

Una molecola poliatomica contiene più di due atomi 
O3, H2O, NH3, CH4 
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Uno ione è un atomo, o un gruppo di atomi, che 
presenta una carica positiva o negativa 

catione – ione con una carica positiva 
 Se un atomo neutro perde uno o più elettroni 
 diventa un catione. 

anione – uno ione con una carica negativa 
  Se un atomo neutro guadagna uno o più elettroni 
 diventa un anione. 

Na 11 protoni 
11 elettroni Na+ 11 protoni 

10 elettroni 

Cl 17 protoni 
17 elettroni Cl- 

17 protoni 
18 elettroni 
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Uno ione monatomico è costituito da un 
singolo atomo 

Uno ione poliatomic è formato da più di un atomo 

2.5 

Na+, Cl-, Ca2+, O2-, Al3+, N3- 

OH-, CN-, NH4
+, NO3

- 



13 protoni, 10 (13 – 3) elettroni 

34 protoni, 36 (34 + 2) elettroni 

Hai capito cos’è uno ione? 

2.5 

? Al 27 
13 

3+ 

? Se 78 
34 

2- 

Quanti protoni ed elettroni ci sono in 

Quanti protoni ed elettroni ci sono in 
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2.6 

Formule molecolari e di struttura e modelli 
molecolari di quattro molecole comuni. 



La formula molecolare mostra il tipo e il numero 
esatto di atomi che compaiono nella più piccola 
unità di una sostanza 

La formula empirica indica quali elementi sono 
presenti all'interno di un composto e il rapporto 
minimo tra essi 

H2O H2O 
molecolare empirica 

C6H12O6 CH2O 

O3 O 
N2H4 NH2 2.6 



I composti ionici sono formati dall’unione di 
cationi e anioni  
•   la formula del composto coincide sempre con la formula 
empirica 

•   la somma dalle cariche del catione(i) e anione(i) in ogni 
unità formula deve essere uguale a zero 

Il composto ionico NaCl 

2.6 



Formula di un composto ionico 

Al2O3 

2.6 

2 x +3 = +6 3 x -2 = -6 

Al3+ O2- 

CaBr2 
1 x +2 = +2 2 x -1 = -2 

Ca2+ Br- 

Na2CO3 

1 x +2 = +2 1 x -2 = -2 

Na+ CO3
2- 
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Nomenclatura chimica 
•  Composti ionici 

–  metallo + non-metallo 
–  anione (non-metallo), aggiungi “uro” al nome 

dell’elemento 

BaCl2 Cloruro di bario 

K2O Ossido di potassio 

Mg(OH)2 Idrossido di magnesio 

KNO3 Nitrato di potassio 
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•  Composti ionici dei metalli di transizione 
–  Indica la carica del metallo con numeri romani 

FeCl2 2 Cl-  -2 so Fe is +2 Cloruro di ferro(II) 

FeCl3 3 Cl-  -3 so Fe is +3 

Cr2S3 3 S-2 -6 so Cr is +3 (6/2) Solfuro di cromo(III) 

2.7 

Cloruro di ferro(III) 



•  Composti molecolari 

•  Non-metalli o non-metalli + metalloidi 
•  nomi comuni 

•  H2O, NH3, CH4, C60 
•  l’elemento con il numero del gruppo 

più basso nella tavola periodica è 
scritto per primo 

•  se i due elementi appartengono allo 
stesso gruppo, quello con il numero 
del periodo più alto è posto per 
primo nella formula 

•  se uno stesso elemento può formare 
più di un composto, utilizza i prefissi 
per indicare il numero di ogni specie 
atomica 
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HI Ioduro di idrogeno 

NF3 Trifluoruro di idrogeno 

SO2 Diossido di zolfo 

N2Cl4 Tetracloruro di diazoto 

NO2 Diossido di azoto 

N2O Monossido di diazoto 

Composti molecolari 

2.7 

TOSSICO! 

Gas esilarante 
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Un acido è descritto come una sostanza che disciolta 
in acqua produce ioni idrogeno (H+). 

HCl 
• Sostanza pura, cloruro di idrogeno 
• Dissolto in acqua (H+ Cl-), acido cloridrico 

Un ossoacido è un acido che contiene idrogeno, 
ossigeno ed un altro non metallo. 

HNO3 acido nitrico 

H2CO3 acido carbonico  

H2SO4 acido solforico 
2.7 

HNO3 
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Nomenclatura degli ossiacidi e degli ossoanioni. 
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Una base è descritta come una sostanza che disciolta 
in acqua produce ioni idrossido (OH-). 

NaOH Idrossido di sodio 

KOH Idrossido di potassio 

Ba(OH)2 Idrossido di bario 

2.7 



Gli Idrati sono composti che hanno uno specifico 
numero di molecole d’acqua annesse a ciascuna 
molecola. 
BaCl2•2H2O 

2.7 

LiCl•H2O 

MgSO4•7H2O 

Sr(NO3)2 •4H2O 

Cloruro di bario diidrato 

Cloruro di litio monoidrato 

Solfato di magnesio eptaidrato 

Nitrato di stronzio tetraidrato 

CuSO4•5H2O CuSO4 
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La chimica organica è la branca della chimica 
che si occupa dei composti del carbonio. 

C 

H 

H 

H OH C 

H 

H 

H NH2 C 

H 

H 

H C OH 

O 

metanolo metilammina acido acetico  

2.7 

Gruppi Funzionali 


