
Materia e struttura atomica

Capitoli 1 e 2 del TRO EdiSES
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L’istruzione

L’istruzione ha prodotto un gran 

numero di persone capaci di leggere,

ma: SAPETE distinguere

ciò che merita di essere letto dal resto?
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Il chimico conduce esperimenti a 
livello macroscopico, fa i 

ragionamenti a livello microscopico o 
particellare e rappresenta i risultati 

delle osservazioni in modo simbolico
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Esperimenti, osservazioni e manipolazioni avvengono nel mondo macroscopico

Atomi, molecole e ioni sono in un mondo microscopico e non possono essere 
visti. Ma non meno reali per questo!
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La Chimica è una scienza centrale:

CHIMICA

ENERGIA

SCIENZA DEI 
MATERIALI

INFORMAZIONE

ECOLOGIA

SALUTE E AMBIENTE

BIOLOGIA E 
MEDICINA

ALIMENTAZIONE

FISICA
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La MATERIA è tutto ciò che occupa spazio 
e che ha una massa

Stato fisico Composizione
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Classificazione della materia secondo lo stato fisico

Solido amorfo: 
vetro

Solido Liquido Gas

Atomi/
molecole

Posizioni fisse (a 
meno di vibrazioni)

Più liberi di muoversi
rispetto al solido

Più liberi di muoversi
rispetto al liquido

Volume Fisso Fisso Variabile

Forma Rigida Variabile Variabile
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Classificazione della materia secondo la composizione
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Trasformazione fisica

cambia lo stato fisico, 
NON cambia la composizione

Trasformazione chimica

atomi di ferro si combinano con atomi 
di ossigeno per formare una diversa 
sostanza chimica (ruggine) 
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L’energia è componente fondamentale di ogni trasformazione

Combustione (trasformazione chimica)

Legge di conservazione dell’energia
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Grandezze fondamentali nel Sistema Internazionale (SI)
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Notazione 

scientifica

Prefisso Simbolo Nome 

corrente

Equivalente 

decimale

109 Giga G Miliardo 1’000’000’000

106 Mega M Milione 1’000’000

103 Kilo k Mille 1’000

10-2 Centi c Centesimo 0.01

10-3 Milli m Millesimo 0.001

10-6 Micro m Milionesimo 0.000001

10-9 Nano n Miliardesimo 0.000000001

Alcuni prefissi utili
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TEORIA ATOMICA DI DALTON

 CIASCUN ELEMENTO E’ FORMATO DA PARTICELLE PICCOLE 
CHIAMATE ATOMI

 TUTTI GLI ATOMI DI UNO STESSO ELEMENTO SONO 
IDENTICI

 I COMPOSTI SONO FORMATI DA ELEMENTI DIVERSI IN 
PROPORZIONI DEFINITE.  SE DUE ELEMENTI POSSONO 
COMBINARSI PER DARE PIU’ DI UN COMPOSTO, LE MASSE DI 
UN ELEMENTO CHE SI COMBINANO CON 1 g DELL’ALTRO, 
MESSE IN RAPPORTO, DANNO UN NUMERO INTERO E 
PICCOLO (LEGGE DELLE PROPORZIONI MULTIPLE)

 UNA REAZIONE CHIMICA PREVEDE COMBINAZIONE E 
RIARRANGIAMENTO DI ATOMI. NON E’ LA CREAZIONE DAL 
NULLA NE’ LA LORO DISTRUZIONE (LEGGE DI CONSERVA-
ZIONE DELLA MASSA)
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ATOMO HA STRUTTURA INTERNA

MODELLO DI THOMSON

Elettroni (negativi) sono 
contenuti in una sfera 
omogenea con carica positiva

MODELLO DI RUTHERFORD

Gran parte dello spazio di un atomo è vuoto
La massa e la carica positiva sono nel nucleo



Principali costituenti dell’atomo sono:

o Protoni e neutroni costituiscono il nucleo. 
Hanno massa simile. 

o Elettroni carichi negativamente circondano il 
nucleo e sono dispersi nel volume dell’atomo 
che per la maggior parte è vuoto

o L’atomo è elettricamente neutro. Il numero di 
protoni è uguale al numero di elettroni
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1 u = 1 unità di massa atomica = 1.67x10-27 kg



Fino al 1990, tutto ciò che c’era in un’abitazione era costituito da meno di 20 elementi.
Oggi in uno smartphone ci sono circa 40 elementi!

Gli elementi di cui è fatto il mondo  
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Il numero di protoni nel nucleo di un atomo identifica l’elemento chimico e si chiama 
NUMERO ATOMICO (simbolo Z).

Elemento 
zinco:
Z= 30 cioè 
30 protoni, 
30 elettroni



Il numero di protoni nel nucleo di un atomo definisce l’elemento chimico e si chiama 
NUMERO ATOMICO (simbolo Z).

Atomi con lo stesso numero atomico costituiscono uno stesso elemento.
Un atomo è neutro, pertanto il numero dei protoni è uguale al numero degli elettroni

Atomi con uguale numero atomico ma diverso numero di massa (cioè diverso 
numero di neutroni) vengono definiti ISOTOPI.
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Nel nucleo oltre ai protoni si trovano anche i neutroni.
Il numero di protoni e neutroni presenti nel nucleo di un atomo è definito 
come NUMERO DI MASSA (simbolo A). 
Gli atomi di uno stesso elemento possono non avere tutti la stessa massa. 
Perché?

Il numero dei neutroni può variare: gli isotopi

Quasi ogni elemento ha degli isotopi, con diverse abbondanze naturali
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Una proprietà fisica importante di un atomo è la sua massa in grammi. 

Per sapere quanto pesa un atomo dovrei pesare una quantità di atomi 
misurabile in grammi e sapere il numero degli atomi in essa contenuta.

Massa atomica relativa

E’ il rapporto tra la massa reale di un atomo e una massa di riferimento

La massa di riferimento è l’Unità di Massa Atomica (u) che è definita come la 
massa uguale a 1/12 della massa atomica dell’isotopo Carbonio-12 (con 6 
protoni e 6 neutroni)
[1 u =1.66x10-24 g, valore molto simile alla massa del protone e del neutrone]

Es. In media un atomo di H ha una massa che è l’8.400% rispetto al carbonio-12. 
Pertanto, 0.084x12 u = 1.008 u.

Massa atomica relativa è un numero puro (adimensionale) perché è un 
rapporto tra masse.
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Esempio: Gli isotopi del Carbonio sono C-12 e C-13, con abbondanza naturale pari 
rispettivamente al 98.89% e all’1.11%

MASSA ATOMICA del CARBONIO = 12,00 x 0.9889  +  13,00 x 0,0111 = 12.011

Abbondanza 
isotopica

media pesata che 
dipende dalle masse 
relative dei singoli 
isotopi e dalla loro 
abbondanza 
isotopica in natura.

La massa media degli atomi di un elemento è detta

PESO ATOMICO (PA) o MASSA ATOMICA
I valori sono sulla tavola periodica



Nelle reazioni chimiche gli atomi spesso perdono o acquistano elettroni 
formando particelle cariche chiamate

IONI

In questi casi il numero degli elettroni non coincide più con il numero dei protoni
(che non cambia mai) e lo ione si carica positivamente se perde elettroni (negativi)

Oppure lo ione si carica negativamente se acquista elettroni

Na                   Na+ + 1 e- catione

Cl  +   1 e- Cl- anione

Gli ioni si comportano in modo differente dagli atomi dai quali derivano.
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Il numero degli elettroni può variare: gli ioni
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Gli elementi nella tavola periodica sono ordinati secondo il numero atomico crescente.

Le righe orizzontali si chiamano periodi, le colonne verticali si chiamano gruppi. 
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Elementi elencati in ordine di numero atomico crescente



Gas nobili
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Metalli alcalini
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Metalli alcalino-terrosi
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Semimetalli o Metalloidi
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Non metalli
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Alogeni

30



Metalli del blocco p 
o ‘post-transition metals’
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Metalli di transizione
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Lantanidi
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Attinidi
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Il catione perde 
un numero di 
elettroni tale 
da diventare 
come il gas 
nobile che lo 
precede

L’anione acquista 
un numero di 
elettroni tale da 
diventare come il 
gas nobile che lo 
segue

METALLI NON 
METALLI
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Linguaggio
lettere (a, b, c, ..)
alfabeto
associazione di lettere
parole (bicicletta)

Materia
atomi (H, C, O, …)
tavola degli elementi
Associazione di atomi
Molecole (H2O)

Le molecole sono le parole della materia
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Le parole possono essere scomposte in lettere e le lettere possono poi 
essere ricomposte in altre parole che hanno altro significato.
Esempio: Con le stesse lettere a,s,n,o
posso scrivere «sano», scomporre e scrivere «naso»

Alcol etilico Etere dimetilico

Le Molecole possono essere scomposte in elementi e gli elementi 
ricomposti in altre molecole che hanno proprietà differenti.
Esempio: con gli stessi atomi 2C, 6H, 1O posso scrivere la formula di 
alcol etilico, scomporre e ricomporre in etere dimetilico



Da un numero di elementi (poco superiore a 100) si può 
ottenere un numero elevatissimo di composti o molecole, 
che vengono rappresentati per mezzo di formule.

La formula di un composto mi dice da quali elementi è 
costituito e in quale rapporto si trovano gli stessi nel 
composto.

Es. H2O è la formula chimica dell’acqua. Ogni molecola di 
acqua è composta da due atomi di idrogeno (H) e da un 
atomo di ossigeno (O). Quindi il numero di atomi di 
idrogeno è doppio rispetto a quelli di ossigeno.
……e HClO4?  
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Riassumendo:

• Ciascun elemento è costituito da atomi, costituiti da 3 particelle fondamentali: il 
protone (1 u, carica +1); il neutrone (1 u, carica 0) e l’elettrone (0.00055 u, carica -1)

• Il numero di protoni nel nucleo dell’atomo è detto numero atomico (Z) e identifica 
l’elemento

• La somma del numero di protoni e neutroni è il numero di massa (A)

• Atomi di uno stesso elemento (stesso numero di protoni) ma con diverso numero di 
neutroni (e quindi diverso numero di massa, A) si chiamano ISOTOPI

• Gli isotopi sono di solito rappresentati come:

dove X è il simbolo chimico dell’elemento

• Atomi che hanno perso elettroni presentano una carica netta positiva e si chiamano 
CATIONI (ioni positivi)

• Atomi che hanno acquistato elettroni presentano una carica netta negativa e si 
chiamano ANIONI (ioni negativi)

A

Z
XoppureX-A Es: carbonio-12 come:  

12

6
C oppureC-12
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Riassumendo:

• Gli elementi nella tavola periodica sono elencati in ordine di numero atomico crescente

• Gli atomi si combinano secondo rapporti espressi da numeri interi e piccoli a formare 
composti



Una mole è la quantità di sostanza che contiene 6.022 x 1023 unità 
(atomi, molecole o, più in generale, particelle); 

unità di misura = mol

1 mol = 6.022 x 1023 particelle

Definizione di mole: 
unità fondamentale nel SI per la quantità di sostanza
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NUMERO DI AVOGADRO 
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Il valore del numero di Avogadro si basa sia su una definizione, sia su una misura

• Per definizione, 1 mole di carbonio-12 è pari a 12 g (quantità pesabile a livello macroscopico)

• La massa di un atomo di carbonio-12, misurata per spettrometria di massa, è ca. 1.9926 x 10-23 g.

(Per come è stata definita l’unità di massa atomica (u), tale valore è pari a 12 volte u =>
12 x 1.66 x 10-24 g = 1.9926 x 10-23 g)

=   6.022 x 1023 => 
1.9926 x 10-23 g

12 g
in 12 g esatti di 6

12C puro sono 
contenuti un numero di Avogadro di 
atomi di tale elemento puro

Una mole è la quantità di sostanza che contiene un numero di particelle 
uguale al numero di atomi contenuti in 12 g esatti di carbonio-12 puro

Per l’isotopo 6
12C, la massa di una mole di atomi (detta anche massa molare) è 

esattamente 12 g, numericamente equivalente alla massa atomica del 6
12C, espressa 

in unità di massa atomica (12 u) 
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Le masse di tutti elementi sono determinate rispetto al carbonio-12, quindi 
generalizzando:

La massa molare di un qualsiasi elemento (espressa in g/mol) è numericamente uguale 
alla massa atomica dello stesso elemento, espressa in unità di massa atomica

Elemento Massa 

atomica

Massa 

molare

Numero di particelle

contenute in 1 mole

6
12C 12 u 12 g/mol 6.022 x 1023

C 12.01 u 12.01 g/mol 6.022 x 1023

Cu 63.55 u 63.55 g/mol 6.022 x 1023

Al 26.98 u 26.98 g/mol 6.022 x 1023

He 4.003 u 4.003 g/mol 6.022 x 1023



Massa molare di una molecola

Si ottiene sommando le masse molari atomiche (dette anche pesi 
atomici, PA) di tutti gli elementi che la costituiscono. 
E’ comunemente detta anche

PESO MOLECOLARE (PM)

Es. calcoliamo il PM della molecola H2SO4

PA di H = 1 g/mol
PA di S = 32 g/mol
PA di O = 16 g/mol

PM = 1x2 + 32 + 16x4 = 98 g/mol
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• Gli atomi si combinano secondo rapporti espressi da numeri interi e piccoli a formare 
composti (o molecole)

1 mol di H2SO4

corrisponde a 98 g di 
tale composto e 

contiene un NA di 
molecole di H2SO4



Riassumendo:

Una mole di qualsiasi elemento 
corrisponde sempre ad una quantità in 
grammi pari al peso atomico (PA) di 
quell’elemento e contiene un numero 
di Avogadro di atomi.

Analogamente, una mole di qualsiasi 
sostanza corrisponde sempre ad una 
quantità in grammi pari al peso 
molecolare (PM) di quella sostanza e 
contiene un numero di Avogadro di 
molecole.

n moli = g/PA

n moli = g/PM
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Perché si usa la mole?

• Dal numero di moli so sempre quanti atomi o molecole sto prendendo in considerazione 

Lo stesso numero di grammi di due 
sostanze diverse corrisponde ad un 
numero diverso di moli e quindi ad 
un numero diverso di molecole. 

• 18 g di H2O (PM = 18) sono 1 
mole di H2O e un NA di molecole 
(6.022 x 1023 molecole)

• 18 g di NaCl (PM = 58.45) 
corrispondono a 0.31 moli e a 
1.867x1023 molecole

Oppure uguali moli di sostanze diverse = 
masse differenti
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1 mole di diverse sostanze (1)



In figura ci sono:

1 mole di H2O = 18 g 
(stato fisico: liquido)

1 mole di cloruro di sodio (NaCl) = 58,45 g
(stato fisico: solido)

1 mole di ossigeno molecolare (O2) = 32 g 
(stato fisico: gassoso)
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1 mole di diverse sostanze (2)



mol = g / PM

n. particelle = 
NA x mol
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grammi (g) moli (mol)
Numero di 
particelle

Massa molare
(peso molecolare)

Numero di 
Avogadro (NA)

g = mol x PM mol = 
n. particelle / NA

Riassumendo:



A quante moli corrispondono 525 g di H2SO4?

PM = 2 x 1 + 32 + 4 x 16 = 98 g/mol =>     n = 525 (g) / 98 (g/mol) = 5,36 mol

Quanti grammi di idrogeno sono contenuti in 525 g di H2SO4?

Ogni molecola di H2SO4 contiene 2 atomi di H. 
Quindi le moli di H sono il doppio di quelle di H2SO4:

n(H) = 5,36 mol x 2= 10,72 mol

g(H) = n(H) x PA = 10,72 (mol) x 1 (g/mol) = 10,72 g

Quante molecole di H2SO4 sono contenute in 525 g?

In 1 mole c’è un numero di Avogadro di molecole.
In 98 g di H2SO4 c’è un numero di Avogadro di molecole.

98 : 6.022 x 1023 = 525 : x         x = (6.022 x 1023 x 525)/98= 3.22 x 1024 molecole

Oppure: 6.022 x 1023 x 5,36 = 3.22 x 1024 molecole 
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ESERCIZI:
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ESERCIZI:

Calcolare la massa atomica del Cloro sapendo che i suoi due isotopi 
cloro-35 (massa = 34.969 u) e cloro-37 (massa = 36.966 u) hanno 
abbondanza naturale pari rispettivamente al 75.8% e 24.2%

MASSA ATOMICA del CLORO = 34.969 x 0.758 + 36.966 x 0.242 = 35.453


