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PREFAZIONE

Da anni la chimica ha esteso i suoi interessi a sempre nuove aree di ricerca e 
oggi, a giusta ragione, è considerata scienza di base, al pari della fisica e della 
matematica. Questo sviluppo e il continuo ampliarsi delle conoscenze in ogni 
area di ricerca hanno portato a molte specializzazioni, spesso assai diverse fra 
loro per problematica, per conoscenza, per metodologie sperimentali: biochi-
mica, elettrochimica, radiochimica, chimica teorica, chimica dell’ambiente e 
così via.

Nonostante la straordinaria varietà degli innumerevoli fenomeni chimici, 
essi possono essere considerati tutti, al limite, come aspetti diversi di un feno-
meno unico che è il trasferimento di energia da un sistema a un altro. Le poche, 
rigorose leggi fisiche che governano tale trasferimento di energia costituiscono 
anche le basi teoriche di altrettante poche leggi-quadro, valide per ogni fenome-
no chimico. Queste poche leggi-quadro, e altre numerose leggi specifiche per 
singole classi di fenomeni, formano una disciplina piuttosto complessa, indi-
cata con il nome di “chimica fisica”. La necessità di acquisire la conoscenza di 
alcune parti di essa per affrontare razionalmente lo studio dei fenomeni chimici, 
anche a un livello base, ha portato a una chimica fisica semplificata, ridotta nel 
numero di argomenti e nel rigore della loro trattazione, indicata come “chimica 
generale”. 

Il corso di Chimica generale, come quasi tutti i corsi dei primi anni di uni-
versità, è vasto nelle tematiche e limitato nell’approfondimento dei singoli ar-
gomenti; questa impostazione, di per sé  poco gratificante, ha aspetti positivi 
dal punto di vista didattico, perché consente di dare un quadro d’insieme della 
materia in cui si evidenziano le parti concettualmente essenziali, e sono mante-
nute in dissolvenza altre parti che, se approfondite all’inizio dell’apprendimen-
to, sarebbero più dispersive che utili.

La quinta edizione del libro “Chimica generale” di Paolo Silvestroni ha se-
guito più moderne logiche di approccio e di studio che hanno portato i revisori 
a inglobare nel testo le numerosissime note che caratterizzavano il libro del prof. 
Silvestroni, rendendone più scorrevole la lettura; alcune di queste sono state 
riportate in “Box” dando così un rilievo specifico e trattando in maniera ap-
profondita e dettagliata l’argomento. I curatori hanno voluto in questa maniera 
rispettare la volontà dell’autore, non privando il libro delle tantissime informa-
zioni riportate nelle note. Il nostro obiettivo è stato quello di non frammentare 
la lettura e lo studio, riportando nel testo tutte le informazioni contenute nelle 
edizioni precedenti, con l’obiettivo di rendere la trattazione più scorrevole e 
aggiornata. Lo studente potrà avvalersi di una parte elettronica a corredo del te-
sto, che contiene sia gli elementi di chimica inorganica sia i problemi numerici 
svolti e da svolgere.

Ci auguriamo che il lungo e complesso lavoro che è stato fatto possa contri-
buire al miglioramento delle capacità di analisi-sintesi che costituisce un reale 
e irreversibile miglioramento intellettuale di tutti coloro che vorranno studiare 
la chimica generale su questo libro: in tal caso il nostro sforzo sarà stato ampia-
mente ripagato.

Mauro Pasquali e Alessandro Latini



GUIDA ALLA LETTURA
Prima di iniziare la lettura dei capitoli, si invita il lettore a consultare l’Appendice, posta in fondo al 
libro, prima dell’indice analitico, inerente le Unità di misura del Sistema Internazionale e la notazione 
per le variazioni di funzioni termodinamiche associate a trasformazioni chimiche e fisiche.

Il testo è caratterizzato dalla presenza di numerosi strumenti a corollario del flusso di testo principale.

NOTE LATERALI

Poste nel colonnino, contengono dettagli utili 
o brevi precisazioni su parti specifiche del 
testo. Il numero in colore posizionato nella 
colonna di testo indica la nota di riferimento

3 Si ricordi che H = Qp, e che 
nell’evaporazione di un liquido a 
temperatura costante il valore della 
pressione (di vapore) si mantiene 
costante [7.10]. 2 Ricordando la definizione di molalità, 

indicando con ns il numero di moli 
di solvente contenute in 1000 g di 
solvente, ed essendo xb = nb/nsolv, può 
scriversi la proporzione nb:nsolv = m:ns 
da cui xb = m/ns.

RIMANDI AD ALTRI PARAGRAFI E/O CAPITOLI

Aiutano il lettore a ritrovare facilmente nel testo le parti 
dove sono trattati i concetti che si stanno esplicitando; 
sono riconoscibili dalle parentesi quadre che contengono la 
destinazione nel formato [capitolo.paragrafo]

vazione. Nelle reazioni chimiche velocità di reazione e temperatura sono legate 
dal fattore di Boltzmann [4.12], e la relazione fra le due grandezze è quindi loga-
ritmica [6.7]; ciò si ripete per le reazioni elettrochimiche, nelle quali è logaritmi-
ca la relazione fra intensità di corrente e sovratensione. Nelle reazioni chimiche 
la presenza di un catalizzatore che fa diminuire l’energia di attivazione [6.9] 
aumenta la velocità della reazione; nelle reazioni elettrochimiche la presenza di 
un catalizzatore sull’elettrodo, o le proprietà catalitiche dello stesso materiale 
elettrodico, fanno aumentare, a parità di sovratensione, l’intensità di corrente 
(o, il che è lo stesso, a parità di corrente fanno diminuire la sovratensione).

BARRA LATERALE

Richiama il lettore sui concetti fondamentali

1.12 Forme degli orbitali

È stato detto che dal valore del numero quantico l dipende la forma dell’orbitale 
ψ nello spazio. Però quello che interessa di più conoscere per scopi chimici non 
è la forma dell’orbitale ψ ma la forma della funzione ψ2 [1.8] che dà la proba-
bilità di trovare l’elettrone in un punto dello spazio: questa descrive forma e 
densità elettronica della nube elettronica corrispondente a un elettrone che si 
trova sull’orbitale ψ; sono appunto queste nubi che, come si è già accennato, 
troveremo alla base della formazione dei legami chimici.



BOX

Approfondimenti utili per consolidare, 
ampliare o avere una visione delle 
ricadute applicative degli argomenti 
trattati nel testo; sono caratterizzati da 
un fondino colorato

BOX 12.6 ∙ IL SOLFATO DI RAME PENTAIDRATO

Il fatto che CuSO4  5H2O perda le 5 molecole d’acqua non 
contemporaneamente, ma con le successive reazioni (17), (18)  
(19) è dovuto alla diversità dei legami con cui le 5 molecole 
d’acqua sono legate nel CuSO4  5H2O, mostrata dalla struttura 
(schematizzata) di questo sale:
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BOX 9.1 ∙ L’ENERGIA DI SOLVATAZIONE

L’energia molare di solvatazione è l’energia messa 
in gioco allorché una mole di ioni (o molecole) passa 
dallo stato gassoso allo stato di soluzione. Ricordan-
do la definizione di energia reticolare [2.2.2], pos-
siamo definire l’energia molare di soluzione come 
la differenza fra l’energia molare di solvatazione e l’e-
nergia molare reticolare. Per esempio, nel caso della 
soluzione di LiCl in acqua è ΔH°(solvatazione) = −898 kJ 
· mol−1, ΔH°(reticolare) = −860 kJ · mol−1, e ΔH°(soluzione) 
= −38 kJ · mol−1. I valori delle energie di solvatazione 
e reticolari sono piuttosto elevati ma non molto diversi 
fra loro, e perciò i valori delle energie di soluzione 
sono di norma modesti.

MATERIALE ONLINE

Sul minisito del libro sono disponibili alcuni brevi capitoli relativi 
alla chimica inorganica (Capp. 19-30) e alla chimica organica 
(Cap. 31).

QUADRO RIASSUNTIVO A FINE CAPITOLO

Permette al lettore di avere una sintesi dei concetti 
esposti nel capitolo

3.6  Quadro riassuntivo degli argomenti trattati  
nel capitolo

1) Si indicano col nome di reazioni di ossidoriduzione (o reazioni redox) quelle 
reazioni, per lo più in soluzione acquosa, nelle quali si ha variazione del 
numero di ossidazione [3.1] di almeno due atomi, facenti parte di specie 
chimiche diverse (o della stessa specie chimica nelle disproporzioni).

2) A ogni variazione del numero di ossidazione corrisponde la perdita o l’ac-
quisto di elettroni: nel primo caso il numero di ossidazione aumenta e si 
dice che la specie si ossida, nel secondo caso diminuisce e si dice che la 
specie si riduce [3.2].

3) Poiché non esistono elettroni liberi nelle reazioni, gli elettroni acquistati 
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La chimica studia composizione, struttura, proprietà e trasformazioni del-
la materia, spontanee o provocate artificialmente. La straordinaria ampiezza 
di questo campo di studio, l’incessante sviluppo delle acquisizioni teoriche, il 
continuo affinamento dei dati sperimentali forniti da apparecchiature sempre 
più sofisticate e la limitatezza della mente umana hanno portato nel corso degli 
ultimi 50 anni a un’inevitabile, progressiva specializzazione. Oggi, anche rag-
gruppando le specializzazioni affini, esistono numerose branche della chimica: 
inorganica, analitica, organica, industriale, nucleare, biologica, elettrochimica 
ecc.; tutte hanno però una base comune di leggi fondamentali che viene indi-
cata come chimica-fisica o chimica generale, a seconda del livello più o meno 
avanzato della trattazione. Argomento del nostro corso è appunto questa base 
comune, che tratteremo a un livello intermedio fra chimica generale e chimica-
fisica, anche se assai più vicino alla prima.

La materia è costituita da atomi uguali o diversi, uniti fra loro da forze di 
legame strettamente dipendenti dalla struttura elettronica degli atomi.

Le proprietà della materia sono condizionate non soltanto dalla natura de-
gli atomi che la costituiscono, ma anche dalla natura dei legami che tali atomi 
tengono uniti: così, per esempio, le unità di formula di cianato di ammonio (I) e 
di urea (II) sono costituite dallo stesso numero degli stessi atomi (quattro atomi 
H, due atomi N, un atomo C, un atomo O):

NH4
+  –N C O

H2N

H2N
C O

(I) (II)

ma, poiché gli atomi sono legati fra loro in modo diverso nelle due specie chimi-
che, anche queste hanno proprietà diverse. Un esempio ben più noto di questo 
fenomeno si ha nelle due forme cristalline con le quali si trova il carbonio in 
natura: diamante e grafite hanno identica composizione (atomi di carbonio) 
ma proprietà assai diverse, perché diversi sono i legami chimici fra gli atomi C 
nei due casi [26.13].

E sono ancora i legami fra atomi e/o fra molecole che, rompendosi e for-
mandosi secondo rigide regole determinate da fattori energetici, giocano il ruolo 
di principali protagonisti nelle trasformazioni fisiche e chimiche della materia.

È necessario quindi che per l’acquisizione di ogni conoscenza chimica ra-
gionata, dal livello più elementare al più elevato, si abbiano proporzionate co-
noscenze nel campo dei legami chimici.

Prima di affrontare lo studio di questi, anche se elementare, semiquantitativo, 
è indispensabile possedere alcune schematiche conoscenze sulla costituzione degli 
atomi. Tratteremo questo argomento seguendone nelle grandi linee lo sviluppo 
storico, perché questo ordine, al livello della nostra trattazione, è didatticamente 
utile e costituisce un magnifico esempio del progredire della conoscenza [1.24].

1L’ATOMO E  
IL SISTEMA PERIODICO 
DEGLI ELEMENTI

CAPITOLO
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1.1 Generalità sulla struttura dell’atomo

Per descrivere atomi e molecole ci si serve usualmente di modelli; questi non 
vanno però intesi come ingrandimenti degli atomi o delle molecole, ma come 
rappresentazioni semplificate, per lo più grafiche, di formulazioni matematiche 
spesso assai complesse, coerenti con le proprietà fisiche e chimiche che atomi e 
molecole mostrano nella realtà. Le molecole vengono per lo più rappresentate 
con modelli costituiti da sferette di varie dimensioni (gli atomi) collegate fra loro 
da sottili assicelle (i legami chimici) che, nell’insieme, visualizzano la geometria 
molecolare. Negli ultimi anni questi modelli molecolari vanno scomparendo, 
sostituiti da software che rappresentano sul computer le strutture molecolari e 
che consentono di studiare con facilità eventuali possibili trasformazioni.

Il primo modello atomico comparve nel 1911, quando E. Rutherford (pre-
mio Nobel 1908) a conclusione delle sue ricerche propose per l’atomo una strut-
tura che fu detta planetaria, perché rassomigliante a un sistema di pianeti (gli 
elettroni) ruotanti attorno a un astro (il nucleo).

Il modello di Rutherford segnò l’inizio delle moderne speculazioni nel 
campo della fisica e della chimica e rappresenta l’atomo come formato:

a) da un nucleo centrale, che ne costituisce il baricentro, nel quale risiede la 
quasi totalità della massa dell’atomo (box 1.1) e nel quale sono presenti ca-
riche elementari positive1 in numero costante per ogni specie atomica; tale 
numero è indicato come numero atomico, e caratterizza ciascuna specie 
atomica;

b) da elettroni ruotanti attorno al nucleo (ciascun elettrone è costituito da una 
carica elementare negativa, e il nome elettrone sembra sia stato coniato nel 
1891 da J. Stoney) in numero uguale a quello delle cariche elementari posi-
tive presenti nel nucleo stesso: il sistema atomo è perciò nel suo complesso 
elettricamente neutro.

I raggi degli atomi, considerati in prima approssimazione di forma sferica, sono 
dell’ordine di 10–8 cm, e quelli dei nuclei dell’ordine di 10–12-10–13 cm; pertanto 
solo una parte trascurabile del volume dell’atomo è occupata dal nucleo, e la 
struttura atomica può considerarsi una struttura vuota. La densità dell’atomo 
più pesante (osmio) vale 22,48 g/cm3; le densità dei nuclei sono dell’ordine di 
108 t/cm3.

Il modello atomico di Rutherford, che considera gli elettroni come cariche 
elettriche negative puntiformi in moto attorno al nucleo, è un modello dinami-
co, e non si sarebbe potuto immaginare per l’atomo un modello statico perché 

1 La carica elementare, positiva e nega-
tiva, vale |e| = 4,803 · 10–10 unità elet-
trostatiche = 1,6022 · 10–19 coulomb. 
Il concetto di carica elettrica elementare 
risale a M. Faraday (1834).

BOX 1.1 ∙ MASSA DELL’ATOMO E MASSA DELL’ELETTRONE

La massa dell’atomo può considerarsi concentrata nel nucleo; 
questo, infatti, come si dirà nel capitolo 19, è formato da neu-
troni (particelle neutre) e da protoni (particelle cariche positi-
vamente) e la massa di ciascuna di queste particelle è ~1837 
volte maggiore di quella dell’elettrone; pertanto la massa degli 
elettroni presenti in un atomo è trascurabile rispetto a quella 
del nucleo.

A proposito del valore attribuito alla massa dell’elettro-
ne (m0 = 9,1094 · 10–31 kg) va precisato che tale valore è 
estrapolato alla massa dell’elettrone in quiete (rest mass). 
La precisazione “in quiete” è necessaria perché (teoria del-

la relatività) la massa dell’elettrone, come di ogni corpo, è 
funzione della velocità con cui esso si muove. Indicando con 
m0 la massa di una particella in quiete, con m la massa del-
la stessa particella che si muove alla velocità υ, e con c la 
velocità della luce (3 · 108 m · s–1) è stato dimostrato che è 
m = m0 · (1 – υ2/c2)–1/2; solo per velocità attorno a 1/10 della 
velocità della luce, la differenza fra m0 e m diviene sensibile, 
e ciò si verifica nel caso di particelle emesse in fenomeni 
radioattivi e accelerate artificialmente. Nei fenomeni chimici 
si considera sempre m = m0, e perciò si parla semplicemente 
di massa.
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un sistema di cariche elettriche libere e ferme non può essere in equilibrio (te-
orema di Earnshaw).

Questo modello dinamico – basato sulla meccanica newtoniana – era però 
in disaccordo con la teoria elettromagnetica classica, secondo la quale (H. Lo-
rentz; premio Nobel 1902) gli elettroni dell’atomo, che si muovono nel campo 
elettrico nucleare, dovrebbero irradiare onde elettromagnetiche, perdere di 
conseguenza continuamente energia e cadere in un tempo brevissimo (~10–11 s) 
sul nucleo. Nella realtà, invece, il sistema atomo è stabile (vedi in proposito 
[1.8]).

1.2 Modello quantistico dell’atomo di idrogeno

Fu N. Bohr (premio Nobel 1922) che nel 1913 fornì al modello atomico di Ru-
therford le prime basi teoriche, che costituirono il punto di partenza del vertigi-
noso sviluppo della fisica e della chimica degli ultimi cent’anni.

Egli, partendo dall’ammissione che in un atomo nel suo stato fondamen-
tale (cioè a contenuto minimo di energia, compatibilmente con le condizioni 
esterne) gli elettroni sono in moto ma non irradiano, ipotizzò che esistessero 
alcuni stati, fra gli infiniti possibili, nei quali l’elettrone potesse muoversi senza 
emettere energia, conservando cioè costante la sua energia totale (energia ci-
netica + energia potenziale). Questi stati furono indicati col nome di stati sta-
zionari; stazionari dal punto di vista energetico: cioè a contenuto di energia 
costante.

Bohr applicò al sistema atomo la teoria quantistica di M. Planck (premio 
Nobel 1919) e concluse che la condizione perché un elettrone muovendosi su 
un’orbita attorno al nucleo non irradi energia, sia cioè in uno stato stazionario, 
è che il valore del momento angolare2 dell’elettrone che percorre l’orbita sia un 
multiplo intero della grandezza h/2π (h costante di Planck = 6,62608 · 10–34 J · s). 
Questa condizione implica che il momento angolare dell’elettrone non può as-
sumere qualsiasi valore, ma soltanto certi determinati valori; e imporre questa 
limitazione significa quantizzare il momento angolare; questo può variare per-
ciò solo per quanti, multipli interi del valore minimo (h/2π)3.

Indicando con m la massa dell’elettrone, con υ la sua velocità, con r il rag-
gio dell’orbita che esso percorre, ammessa circolare e con centro nel nucleo, la 
quantizzazione del momento angolare secondo Bohr è espressa dalla relazione

 2π

h
mυr n=  (1)

nella quale n, indicato come numero quantico principale, può assumere sol-
tanto valori interi positivi escluso lo zero: 1, 2, 3, 4,...

1.3  Quantizzazione dei raggi delle orbite 
dell’atomo di idrogeno

Applichiamo ora il secondo principio della dinamica (forza = massa × acce-
lerazione) all’elettrone (massa m, carica e) dell’atomo di idrogeno, che, come 
si è ammesso, si muove con moto uniforme (velocità υ) su una circonferenza 
(raggio r) con centro nel nucleo: nel nostro caso la forza è l’attrazione coulom-
biana fra nucleo (positivo) ed elettrone (negativo) ed è data da f = e2/r2 (box 1.2) 

2 Il valore (modulo) del momento an-
golare di un punto materiale di massa 
m che ruota lungo una circonferenza di 
raggio r, con velocità υ, è dato dal pro-
dotto mυr, cioè dal prodotto del raggio 
per la quantità di moto (mυ).

3 Una grandezza che può assumere 
soltanto valori discreti (discontinui) 
si dice quantizzata: una quantità di 
elettricità è una grandezza quantizzata 
perché può assumere soltanto valori 
multipli della carica dell’elettrone, che è 
il valore minimo di carica elettrica libera 
fino a oggi osservata.
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e l’accelerazione (centripeta) è data dall’espressione a = υ2/r (vedi un qualsiasi 
trattato di fisica). Pertanto, essendo f = m · a, è

 e2/r2 = m · υ2/r (2)

Ricavando dalla (1) il valore r2, sostituendolo nella (2) e, semplificando, si ot-
tiene:

 

 h
r n

me

2
2

2 24π
=  (3)

espressione nella quale non compare più la velocità dell’elettrone, e che mostra 
come, in conseguenza della (1), risultano quantizzati anche i raggi delle orbite 
dell’elettrone dell’atomo di idrogeno corrispondenti ai possibili stati stazionari. 
Infatti poiché n può assumere soltanto i valori interi 1, 2, 3,... i corrispondenti 
valori di r, relativi a questi primi 3 valori di n, ottenuti sostituendo nella (3) i 
valori numerici delle costanti (vedi tab. A.5 in Appendice), risultano:

(n = 1) r = 12 · 0,053 = 0,053 nm4

(n = 2) r = 22 · 0,053 = 0,212 nm
(n = 3) r = 32 · 0,053 = 0,477 nm

Perciò l’unico elettrone presente nell’atomo di idrogeno potrà ruotare attorno 
al nucleo soltanto alle distanze 0,053; 0,212; 0,477 ecc. nm. Le orbite corrispon-
denti a questi raggi sono stati stazionari, e sono gli unici stati permessi per 
l’elettrone dell’atomo di idrogeno. Si faccia attenzione che quanto detto non 
significa che l’elettrone dell’atomo H può trovarsi indifferentemente sull’una o 
sull’altra orbita, ma, come si vedrà nel paragrafo successivo, la posizione dell’e-
lettrone è stabilita dal suo contenuto di energia: nello stato fondamentale, cioè 
di minima energia, si trova sempre sull’orbita di raggio r = 0,053 nm.

1.4  Quantizzazione dell’energia dell’elettrone 
dell’atomo di idrogeno

A ogni orbita corrisponde un definito valore dell’energia dell’elettrone che la 
percorre, anche questa quantizzata.

L’elettrone (di carica –e) dell’atomo di idrogeno che percorre un’orbita (di 
raggio r) attorno al nucleo (di carica +e) possiede un’energia potenziale (box 
1.3) V = –e2/r e un’energia cinetica T = mυ2/2 che, in base alla (2), può scriversi 
T = e2/2r.

4 Il fatto che r abbia le dimensioni 
di una lunghezza deriva dal calcolo 
dimensionale della (3), sul quale 
non ci soffermiamo. Nel fare l’analisi 
dimensionale, comunque, non si 
dimentichi che e2 = (q · q )/D.

BOX 1.2 ∙ NUMERO ATOMICO E LEGGE DI COULOMB

La legge di Coulomb (Charles A. de Coulomb; 1785) è espressa 
dalla relazione:

′
=

2

q q
F

D r 

dove F è la forza (in newton) esercitata fra le cariche elettri-
che q, q  (in coulomb), poste alla distanza r (in metri) in un 

mezzo omogeneo di costante dielettrica D. Le formule (2), (3), 
(4), (5), (7) sono relative all’atomo di idrogeno per il quale il 
numero atomico Z vale 1, e nel quale quindi la forza attrattiva 
nucleo-elettrone vale e · e/r 2 = e2/r 2; se esse fossero riferite a 
un atomo di numero atomico Z (Z protoni nel nucleo), la forza 
attrattiva nucleo-elettrone diventa F = Ze · e/r 2 = Ze2/r 2. Così, 
per esempio, per un atomo di numero atomico Z la (3) andrebbe 
scritta r = n2h2/4πr 2mZe2.



2.1 Introduzione

La chimica è quella branca delle scienze sperimentali che studia la formazione 
e la rottura di legami tra atomi e/o tra gruppi di atomi al fine di interpretare le 
caratteristiche delle varie sostanze e dei materiali, e di giustificare, comprendere 
e prevedere le loro possibili trasformazioni e interazioni.

Fondamentale è quindi la conoscenza della struttura atomica e, in partico-
lare, della parte esterna degli atomi in quanto è proprio mediante questa parte 
che i vari atomi interagiscono tra loro. Nel Capitolo 1 abbiamo affrontato gli ar-
gomenti riguardanti gli orbitali atomici che descrivono il comportamento delle 
cariche elettriche negative intorno al nucleo, e abbiamo anche visto che il rag-
giungimento di una configurazione elettronica particolare impartisce agli atomi 
una grande stabilità. La configurazione elettronica stabile corrisponde al riem-
pimento dei livelli energetici (ns2 np6): tutti gli atomi tendono a raggiungerla, 
tranne l’He (1s2) e i gas nobili che già la possiedono. La formazione del legame 
chimico può essere quindi spesso giustificata dalla regola dell’ottetto (W. Kos-
sel, G.N. Lewis; 1916), che presuppone il raggiungimento di una configurazione 
elettronica stabile come quella degli elementi del diciottesimo gruppo. 

La configurazione a otto elettroni s2p6 prende infatti il nome di ottetto ed 
è una configurazione di grande stabilità, cioè di basso contenuto di energia; gli 
atomi, nella formazione dei legami, tendono quindi a realizzare, quando possi-
bile, una tale configurazione elettronica esterna: cedono, acquistano o mettono 
in comune elettroni con altri atomi. Questa regola è sempre valida per atomi 
del secondo periodo (n = 2; vedi fig. 1.7), che nel loro stato fondamentale, cioè 
di minima energia, possiedono soltanto orbitali 2s (uno) e 2p (tre), sui quali 
possono appunto esistere fino a 8 elettroni. Nella chimica degli elementi con 
n > 2, che possono quindi impegnare nei legami anche orbitali d, si incontre-
ranno numerosi composti che non seguono la regola dell’ottetto: per esempio, 
PF5 [27.2], SF6 [28.2], IF7 [29.13]. Pur con queste limitazioni, però, la regola 
dell’ottetto è, per il livello della nostra trattazione, assai utile nello studio dei 
legami chimici.

La regola dell’ottetto non è applicabile, ovviamente, all’atomo di idrogeno; 
tale atomo possiede un elettrone nello stato 1s, e la sua struttura elettronica 
esterna diviene completa con la configurazione 1s2 (per n = 1, non esistono or-
bitali p [1.10]).

Come qualsiasi sistema fisico, anche gli atomi ricercano il minimo contenu-
to di energia: si spiegano così sia la formazione dei legami tra i vari atomi, sia la 
geometria molecolare. È anche importante conoscere quali siano le condizioni 
“al contorno” (T, P e composizione chimica) che danno ragione della stabilità 
dei legami o, invece, giustificano la ricombinazione degli atomi in altri composti 
(reazioni chimiche).

2IL LEGAME CHIMICO
CAPITOLO
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2.1.1 Generalità sul legame chimico

Si definisce “legame chimico” l’effetto correlato alla forza che tiene uniti due 
atomi.

Nel caso il legame si attui tra due o più atomi uguali, l’agglomerato che si 
forma si dice sostanza elementare (o meglio elemento) mentre invece se il lega-
me avviene tra due o più atomi diversi si ottiene un composto chimico.

Si parla quindi di legame tra atomi, come è stato già detto, quando tra que-
sti agisce una forza che li tiene uniti per un tempo sufficientemente lungo da 
svelarne l’esistenza; l’espressione “svelarne l’esistenza” va intesa come il tempo 
necessario a valutare l’energia di legame, la distanza di legame e gli angoli di 
legame (se sono più di due atomi). Il tempo necessario per tale valutazione non 
è necessariamente grande: per alcuni legami particolarmente instabili il tempo 
per l’osservazione si riduce a frazioni di secondo (box 2.1).

Si deve comunque escludere che si tratti di legame chimico il caso di un 
semplice urto tra due atomi, anche se nella collisione si producessero intera-
zioni tra i nuclei e le nuvole elettroniche dei rispettivi atomi che condizionano 
l’urto stesso non rendendolo perfettamente elastico.

La forza che tiene uniti due atomi (quindi l’esistenza di un legame chimico) 
genera un’energia nel momento in cui si tenta di modificare la distanza tra loro: 
viene definita energia di legame l’energia necessaria per portare gli atomi a di-
stanza reciproca infinita, cioè rompere il legame.

Dato quindi un legame tra A e B (che rappresentiamo con un trattino che li 
unisce), possiamo scrivere:

A—B + El  A + B

dove El è, appunto, l’energia di legame.
È ragionevole pensare che, per il principio di conservazione dell’energia, la 

stessa quantità di energia sarà liberata nella formazione del legame:

A + B  A—B + El

Infatti la formazione di un legame porta il sistema a un minor contenuto di 
energia e il sistema diventa quindi più stabile.

Pertanto si dice che tra due atomi A e B si forma un legame chimico quando 
essi tendono a formare un aggregato stabile AB tale che per ridurlo di nuovo 
allo stato di atomi isolati sia richiesta la somministrazione di una certa quantità 
di energia.

Possiamo rappresentare la formazione di un legame tra due atomi uguali, 
per esempio di idrogeno, come la tendenza dei due atomi ad avvicinarsi l’uno 
verso l’altro per effetto delle interazioni attrattive tra la nuvola elettronica di 
ciascun atomo e il nucleo dell’altro atomo (fig. 2.1): la conseguente sovrapposi-

Figura 2.1 · Schematizzazione delle 
interazioni nuvole elettroniche-nuclei.

BOX 2.1 ∙  DISTANZA 
DI LEGAME

È espressa in nanometri o 
Ångstrom (1 nm = 10−9 m = 
10 Å). Si assume come distan-
za di legame fra due atomi A, B 
in una molecola, o fra due ioni 
A−, B+ in un cristallo ionico, la 
distanza fra i due nuclei; essa è 
un valore medio (perché i due 
atomi, o ioni, sono in perenne 
vibrazione, ciascuno attorno 
a una sua posizione centra-
le) e può essere determinata 
sperimentalmente e calcolata 
teoricamente (anche se i due 
valori così ottenuti raramente 
coincidono esattamente). Alla 
diminuzione o all’aumento della 
distanza di legame fra un’ugua-
le coppia di atomi contenuta in 
molecole diverse corrisponde 
un aumento o una diminuzione 
dell’energia del legame.
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zione degli orbitali 1s porta i due atomi a raggiungere una configurazione elet-
tronica più stabile (box 2.2). 

Nel movimento di avvicinamento reciproco, gli atomi si possono trovare 
a distanza maggiore rispetto alla distanza r0 (fig. 2.2, sfere esterne): in questo 
caso prevalgono le interazioni attrattive nubi elettroniche-nuclei, e l’energia 
del sistema è maggiore rispetto al valore in r0. Se invece la distanza fosse mi-
nore di r0 (fig. 2.2, sfere interne) prevarrebbero le interazioni repulsive tra i 
due nuclei: l’energia del sistema sarebbe comunque maggiore rispetto al si-
stema in r0.

BOX 2.2 ∙ FORZE QUANTISTICHE DI SCAMBIO

Illustriamo il meccanismo con il quale due atomi di idrogeno 
formano la molecola H2: si immagini di avvicinare progressi-
vamente due atomi di idrogeno inizialmente a distanza infinita, 
tale cioè che fra essi non esistano interazioni elettriche (distan-
za infinita in realtà significa pochi Å). Nell’avvicinamento, fra tali 
atomi si generano [2.3.1]:

a) forze coulombiane attrattive fra il nucleo di ciascun atomo 
(positivo) e l’atmosfera elettronica dell’altro (negativa);

b) forze coulombiane repulsive fra i due nuclei (ambedue po-
sitivi) e fra le due atmosfere elettroniche (ambedue nega-
tive);

c) forze quantistiche di scambio.

Il calcolo del valore dell’energia del legame H–H nella mole-
cola H2 in base alle sole forze coulombiane dà un valore di 
~55 kJ · mol–1, assai minore di quello determinato sperimen-
talmente (436 kJ · mol–1); introducendo nel calcolo le forze 
quantistiche di scambio si ottiene un valore assai prossimo a 
quello sperimentale. Queste forze di scambio nascono allor-
ché i due atomi di idrogeno, nel loro avvicinamento, iniziano a 
compenetrare le loro atmosfere elettroniche (si dice che esse 
si ricoprono).

La meccanica quantistica parte dall’ammissione che un elet-
trone non sia distinguibile da un altro elettrone e che, quindi, 
nella molecola H2 ciascuno dei due elettroni interagisce con 
ambedue i nuclei ugualmente (e non più fortemente con il pro-
prio nucleo, e assai meno fortemente con l’altro); la meccanica 
quantistica calcola così per l’energia del legame H–H un valore 
che risulta assai prossimo a quello determinato sperimental-
mente.

Riportando in grafico i valori (calcolati con sofisticate trat-
tazioni quantistiche) dell’energia di legame fra due atomi di 
idrogeno in funzione della loro distanza, risulta che il valore 
minimo del contenuto di energia (potenziale) della molecola H2 
(–436 kJ · mol–1) si ha allorché i nuclei dei due atomi H sono 
a distanza di 0,074 nm; se sono a distanza minore tendono 
a respingersi, se a distanza maggiore tendono ad attrarsi, e 
quindi è in corrispondenza della distanza di 0,074 nm che 
si ha equilibrio fra forze repulsive e forze attrattive, cioè for-
mazione della molecola stabile H2 (fig. B2.2-1). Sappiamo 
che l’orbitale 1s dell’atomo di idrogeno ha raggio r = 0,053 
nm, e poiché nella molecola H2 i due nuclei sono a distanza 
d = 0,074 nm ne consegue che ha avuto luogo una compene-

trazione dei due orbitali 1s (indicata come ricopertura); la zona 
di ricopertura, che è ad elevata densità di carica negativa, co-
stituisce l’elemento legante fra i due nuclei, positivi, formando 
così la molecola H2.

0
Distanza
internucleare0,074 nm

–436
(kJ · mol–1)

E
ne

rg
ia

Figura B2.2-1 · Energia potenziale (calcolata) del sistema 
costituito da due atomi H, in funzione della distanza fra i loro 
nuclei. Al minimo di energia potenziale (–436 kJ · mol–1) 
corrisponde l’esistenza della molecola stabile H2, la cui energia 
di legame, per la definizione di questa, vale 436 kJ · mol–1; 
determinata sperimentalmente, si ottiene invece il valore 
432 kJ · mol–1. Un analogo valore della differenza fra dato teorico 
e dato sperimentale (–4 kJ · mol–1) si ritrova per tutte le molecole 
biatomiche, ed è dovuto al fatto che, nel calcolo, la temperatura 
viene fissata a –273,15 °C (zero assoluto) e i nuclei vengono 
considerati immobili, mentre nella realtà sono le molecole H2 a 
essere immobili [5.12], ma al loro interno i due nuclei sono animati 
da moto vibratorio, e a esso corrisponde un’energia vibrazionale 
(–4 kJ · mol–1) che, ignorata nel calcolo, si ritrova nella energia 
di legame determinata sperimentalmente. Questo contenuto 
di energia della materia allo zero assoluto viene indicato come 
energia al punto zero.
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Il legame va inteso in forma dinamica, con i due atomi che vibrano lungo l’asse 
di legame assumendo come distanza media il valore di r0. L’entità delle oscil-
lazioni dipende dalla temperatura, aumentando o diminuendo al crescere o al 
diminuire della temperatura.

2.1.2 Equazione di Morse

Philip M. Morse, considerando il sistema di figura 2.2 come un oscillatore ar-
monico, determinò un’equazione empirica che descrive il modello del legame 
tra due atomi uguali: il valore dell’energia di legame in funzione della distanza 
tra gli atomi segue il comportamento riportato in figura 2.3. L’equazione mate-
matica determinata da Morse è:

a r r a r rE E e e0 02 ( ) ( )
o 2= −⎡ ⎤
⎣ ⎦

in cui Eo è il modulo del valore dell’energia del sistema quando r = r0 (la chia-
meremo “energia elettronica di legame”) e a è una costante che tiene conto 
della natura degli atomi. Possiamo quindi attribuire al sistema oscillante un’e-
nergia media di vibrazione, che è funzione della temperatura e che indichere-
mo con Ev.

La rappresentazione grafica sul piano energia-distanza tra i nuclei dell’e-
quazione di Morse è riportata in figura 2.3.

Il valore dell’energia di legame è sempre minore dell’energia elettronica di 
legame Eo. Per rompere il legame e portare i due atomi a distanza infinita biso-
gna fornire una quantità di energia pari alla differenza tra l’energia del sistema 
oscillante e l’energia dei due atomi a distanza infinita (presa come zero). L’ener-
gia di legame sarà quindi uguale a Ev.

Elegame = Ev < Eelettronica del legame

Concludiamo sottolineando che:

 ■ i valori delle energie di legame sono funzione della temperatura;
 ■ la trattazione di Morse induce a pensare che in un qualsiasi legame chi-

mico il comportamento dell’energia associata al sistema, in funzione della 
distanza tra le particelle, segue sempre il profilo della curva della figura 2.3 e 
quindi esiste una distanza di legame in corrispondenza del minimo.

r > r0

r < r0

r0

Figura 2.2 · Rappresentazione del 
legame tra due atomi di idrogeno 
in cui la distanza r0 è detta distanza 
di legame; gli atomi oscillano, 
avvicinandosi o allontanandosi rispetto 
alla distanza di legame.
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Figura 2.3 · Andamento dell’energia 
potenziale in funzione della distanza tra 
due atomi tra i quali agisce una forza 
di legame.

2.1.3 Tipi di legami

I legami vengono distinti in base all’entità delle forze che agiscono su di 
essi e, quindi, all’energia di legame che viene espressa in kilojoule per mole1 
(kJ ∙ mol–1). Si trova ancora frequentemente espressa in kilocalorie per mole 
(1 kcal = 4,187 kJ) e in elettronvolt (1 eV = 23,05 kcal ∙ mol–1 = 96,5 kJ ∙ mol–1). 
L’ordine di grandezza delle energie dei legami chimici va da pochi kJ a molte 
centinaia di kJ per mole di legami. Si distinguono quindi legami forti (legame 
ionico, legame covalente e legame metallico) e legami deboli (legame idrogeno 
e le interazioni di van der Waals).

2.2 Il legame ionico e i solidi ionici

Il legame ionico si instaura tra due cariche di segno opposto; è quindi un legame 
di natura elettrostatica e tra le cariche agisce la forza di attrazione coulombiana.

Gli ioni si ottengono dagli atomi neutri sottraendo o fornendo a essi uno o 
più elettroni, ottenendo così, rispettivamente, ioni positivi o ioni negativi.

In tabella 2.1 sono riportati i valori dell’energia di ionizzazione e della affi-
nità per l’elettrone di alcune fra le più comuni specie atomiche. All’aumentare 
del valore dell’energia di ionizzazione corrisponde la diminuzione del carat-
tere metallico; all’aumentare del valore dell’affinità per l’elettrone corrispon-
de, invece, l’aumento del carattere non metallico. Si ricordi che l’affinità per 
l’elettrone di una specie atomica A è misurata dall’energia (Q) in gioco nella 
reazione A + e  A‒ + Q: se il sistema cede energia all’esterno, l’affinità per 
l’elettrone dell’atomo A vale Eaff = ‒Q. Pertanto a un aumento di Eaff (numero 
negativo) corrisponde, in realtà, una diminuzione della tendenza ad acquistare 
l’elettrone.

Dal confronto dei dati di tabella 2.1 risulta, per esempio, che cloruro di cesio 
e fluoruro di potassio sono composti con spiccatissime caratteristiche ioniche. 
La formazione di composti ionici richiede alcune considerazioni: infatti si po-
trebbe pensare che gli atomi A e E, ambedue allo stato gassoso, diano un com-
posto ionico (A+ B‒) in quanto l’affinità per l’elettrone dell’atomo B sia maggiore 

1 Nella sua più generale accezione 
la parola mole indica un numero di 
Avogadro (N = 6,02213 ∙ 1023; [4.11]) 
di entità; nel caso nostro essa indica un 
numero di Avogadro di legami.

E(r)

0 r0 r r

E0Ev

Energia di
vibrazione
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dell’energia di ionizzazione dell’atomo A, e quindi l’atomo B strappi un elettrone 
all’atomo A. Con questo meccanismo, però, la formazione dei composti ionici non 
sarebbe spontanea, perché i più elevati valori assoluti delle affinità per l’elettrone 
Eaff sono inferiori ai più bassi valori delle energie di ionizzazione Ei (tab. 2.1).

I composti ionici si formano invece spontaneamente, perché il passaggio di 
un elettrone (o di più elettroni) da un atomo a un altro viene reso possibile dal 
fatto che a tale passaggio si accoppia produzione di energia elettrostatica dovuta 
all’avvicinamento degli ioni di segno opposto nella formazione del cristallo; il 
processo pertanto risulta nel suo insieme esoenergetico e quindi spontaneo.

Possiamo quindi dire che elementi che hanno proprietà chimiche opposte 
sono in grado di formare ioni di segno opposto e danno luogo quindi alla for-
mazione di legami ionici.

Per spiegare il legame ionico si considerano di solito due elementi, uno del 
I gruppo (per es. il sodio, Na) e l’altro del XVII gruppo (per es. il cloro, Cl) e 
partendo dai due atomi neutri si fa l’analisi dell’energia in gioco nelle varie fasi 
che portano alla formazione del legame ionico:

 ■ trasferimento di un elettrone dall’atomo che ha un basso potenziale di io-
nizzazione (Na) a quello con elevata affinità elettronica (Cl);

 ■ energia associata all’avvicinamento delle due cariche in base alla forza di 
Coulomb fino alla distanza minima di equilibrio.

La prima fase prevede la perdita di un elettrone da parte del Na e l’acquisizione 
di un elettrone da parte del Cl: a queste reazioni sono rispettivamente associate 
l’energia di ionizzazione e l’affinità elettronica. Il delta indica la differenza di 
energia tra lo stato finale e quello iniziale (reazioni I e II); il segno (–) indica che 
la reazione avviene con cessione di energia, mentre il segno (+) indica che la 
reazione avviene solo se si fornisce energia. 

I) Na  Na+ + e ΔEI = Eion
(Na) = +5,14 eV = 495,93 kJ · mol–1

II) Cl + e  Cl– ΔEII = Eaff.el
(Cl) = –3,82 eV = –368,57 kJ · mol–1 

Tabella 2.1 · Valori di E i e di Eaff (in kJ ∙ mol–1).

Energia di ionizzazione (E i) (kJ ∙ mol–1) Affinità elettronica (Eaff) (kJ ∙ mol–1)

Cs 376
Rb 403
K 419
Na 496
Li 520
Al 578
Ca 590
Cr 653
Sn 709
Ru 710
Pb 716
Mn 718
Ag 731
Ni 737
Mg 738
Cu 746

Co 758
Fe 759
Si 786
B 801
Zn 907
S 1000
Hg 1007
I 1008
P 1012
C 1086
Br 1140
Cl 1251
H 1312
O 1314
N 1402
F 1681

Cl –349
F –333
Br –325
I –295
Au –223
Pt –205
S –200
Te –195
Se –195
Ir –154
O –140
Si –133
C –123
Ge –116
Ni –111
Ru –106

Pb –106
Bi –106
Sb –101
Mo –96
As –77
H –73
P –72
Li –60
Na –53
K –48
Rb –47
Cs –46
B –27
S S2– 328
Se Se2– 405
O O2– 780*

* L’atomo di ossigeno (1s2 2s2 2p4) acquista spontaneamente un primo elettrone (O + e  O– + 140 kJ ∙ mol–1) per 
dare O– (1s2 2s2 2p5), Eaff = 140 kJ ∙ mol–1; questo dovrebbe tendere ad acquistare un secondo elettrone per formare 
l’anione O2  (1s2 2s2 2p6) con struttura elettronica esterna di ottetto; però lo ione O– negativo respinge l’elettrone, e per 
ottenere l’anione O2– occorre spendere energia (–780 kJ ∙ mol–1); l’anione O2– isolato è pertanto instabile. La stessa 
cosa vale per lo zolfo e il selenio, elementi del XVI gruppo.



Nei capitoli precedenti si è visto come gli atomi possono legarsi fra loro per 
formare molecole; gli uni e le altre sono in grado, unendosi in numeri straor-
dinariamente grandi, di dar luogo alla formazione di aggregati macroscopici 
che costituiscono la materia, nei suoi stati gassoso, liquido, solido. Per lo studio 
del comportamento delle specie chimiche che costituiscono tale materia, oc-
corre premettere alcuni concetti fondamentali di termodinamica, necessari nel 
seguito per interpretare, formulare e soprattutto prevedere comportamenti e 
proprietà chimiche e chimico-fisiche basilari.

Le misure macroscopiche, per esempio di pressione e di temperatura, pos-
sono essere effettuate soltanto su sistemi almeno percettibili, cioè costituiti da 
un gran numero di particelle (1 mm3 di acqua, sistema percettibile, contiene 
~3,3 · 1019 molecole di H2O). Ogni percettibile quantità di materia su cui possa 
effettuarsi un’osservazione macroscopica costituisce un sistema termodina-
mico, ed è su questi sistemi che opera la termodinamica. Questa non conside-
ra soltanto trasformazioni di calore in lavoro (e viceversa), come potrebbe far 
ritenere l’etimologia della parola, ma trasferimenti e trasformazioni di energia 
(vedi tab. A.2 in Appendice) sotto ogni forma. Con il vocabolo energia viene 
indicata la capacità di un sistema di compiere lavoro o di produrre calore; 
esistono due tipi di energia: l’energia cinetica e l’energia potenziale. L’ener-
gia cinetica nasce dal moto del sistema (per es. un’automobile in movimento 
possiede energia cinetica); l’energia potenziale nasce dalla posizione oppure 
dalla composizione del sistema: esempio del primo caso è un grave posto a 
un’altezza h dal suolo; esempi assai evidenti del secondo caso sono esplosivi e 
combustibili; in questi ultimi casi si parla di energia chimica (che è un’energia 
potenziale).

Le variazioni del contenuto di energia di un sistema termodinamico conse-
guenti al passaggio di questo da uno stato a uno stato diverso costituiscono le 
basi di partenza da cui la termodinamica deriva leggi fondamentali per lo studio 
dei fenomeni chimici e chimico-fisici. 

La termodinamica chimica studia, su base teorica, la possibilità che le 
sostanze reagiscano tra loro: permette cioè di conoscere quanto la reazione 
procederà verso la formazione dei prodotti attesi e quali parametri (T, P, V, 
ecc.) possono indurre l’aumento della resa di reazione (cioè della quantità dei 
prodotti).

Per tutte le reazioni, la termodinamica stabilisce quindi il raggiungimento 
di uno stato finale, che chiameremo stato di equilibrio (box 5.1).

Le elaborazioni della termodinamica classica (nel seguito indicata soltanto 
come termodinamica) prescindono dalla conoscenza della struttura intima del-
la materia di cui tali sistemi sono costituiti e ciò rappresenta un aspetto positivo 
della termodinamica, i cui concetti fondamentali, che risalgono a oltre un secolo 
fa, non hanno mai subito scosse appunto perché sganciati dalle teorie, in conti-
nua evoluzione, sulla costituzione degli atomi e delle molecole.

5TERMODINAMICA 
CHIMICA

CAPITOLO
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La contropartita di questa validità generale dei concetti termodinamici è che 
essi non consentono di trarre informazioni né sul meccanismo dei fenomeni 
ai quali vengono applicati, né sul tempo necessario perché essi si compiano: la 
termodinamica consente di prevedere, per esempio, se una reazione – in de-
terminate condizioni sperimentali – può aver luogo spontaneamente o meno 
(calcolo assoluto dell’equilibrio chimico), ma nel caso essa possa aver luogo, 
non dà alcuna informazione né sul meccanismo molecolare né sulla velocità 
con cui avviene. Tali informazioni sono fornite da un’altra branca della chimica: 
la cinetica chimica (vedi cap. 6).

La termodinamica studia, quindi, le relazioni esistenti tra calore, lavoro e 
composizione chimica in una qualsiasi trasformazione e si basa su tre principi 
fondamentali.

Il I principio della termodinamica sancisce la conservazione dell’energia e 
stabilisce che l’energia interna di un sistema isolato è costante. Questo principio 
fornisce la relazione tra calore, lavoro e variazione di energia, e consente di im-
postare la termochimica su basi teoriche.

Il II principio della termodinamica fissa la direzione della trasformazio-
ne, ovvero la spontaneità della reazione e l’entità della reazione stessa, cioè il 
rendimento massimo. In altri termini, il secondo principio stabilisce il limite 
massimo di lavoro utile ottenibile da una reazione chimica e l’impossibilità di 
trasformare integralmente in un ciclo il calore in lavoro.

Il III principio della termodinamica stabilisce che ogni sostanza possiede 
entropia finita e positiva; in particolare, essa è uguale a zero per un solido ele-
mentare cristallino perfetto a 0 K ([5.14]).

BOX 5.1 ∙ IMPLICAZIONI ECONOMICHE E AMBIENTALI DELLO STUDIO TERMODINAMICO DEI PROCESSI 

La gran parte delle reazioni chimiche viene condotta per 
ottenere prodotti che hanno un valore commerciale, quin-
di l’aumento dell’efficienza del processo ha un’implicazio-
ne ovviamente economica, mentre altre sono condotte per 
ottenere energia o sotto forma di calore o, utilizzando un 
opportuno motore, sotto forma di lavoro. In questo caso la 
conoscenza di quali siano le condizioni ottimali per massi-
mizzare la resa della reazione porta a migliorare le presta-
zioni del motore. 

Per esempio, la benzina brucia in presenza di ossigeno tra-
sformandosi, teoricamente, in CO2 e H2O, e dalla reazione si 
sviluppa energia sotto forma di calore. Se la stessa reazione 
viene condotta in un motore a combustione interna, parte del 
calore viene trasformato in energia meccanica che produce la-
voro, provocando il movimento dell’autovettura. Le conoscenze 
dei complessi meccanismi della combustione degli idrocarburi 
in un motore a scoppio, e lo studio termodinamico nelle diverse 
condizioni sono alla base dell’ottimizzazione del motore sia per 
quanto riguarda i consumi per chilometro sia per le implicazioni 
ambientali. Questo è uno dei temi più complessi per il gran 
numero di variabili presenti:

1) la benzina è una miscela di idrocarburi diversi e anche se 
la combustione completa di ciascuno di essi porta a CO2 e 
H2O ognuno ha la sua reazione di combustione e ciascuno 
ha bisogno di un’opportuna quantità di ossigeno per la com-
bustione;

2) Il punto precedente implica che la composizione della mi-
scela che va ad alimentare il motore possa essere “gras-
sa” (maggiore quantità d’idrocarburi rispetto alla quantità di 
ossigeno che si reputa stechiometrico) in tali condizioni si 
possono avere degli idrocarburi incombusti allo scarico e/o 
produzione di CO;

3) miscela magra (condizione opposta alla precedente) in que-
sto caso l’ossigeno è sufficiente alla combustione completa 
dei diversi idrocarburi e si limita anche la produzione di CO, 
ma l’eccesso di aria introdotta porta a una diminuzione della 
temperatura con riduzione della compressione e, quindi, mi-
nore efficienza del motore;

4) l’ossigeno necessario alla combustione non è puro ma preso 
dall’aria, la cui composizione in volume corrisponde a N2 per 
78%, O2 ~21% e 1% di altri gas;

5) la presenza di azoto molecolare introduce la formazione de-
gli NOx soprattutto alle alte temperature.

La complessità dello studio di tali reazioni, condotte nel mo-
tore a scoppio, implica il continuo controllo, che avviene me-
diante l’analisi dei fumi, la regolazione continua e adeguata 
dell’alimentazione, il controllo elettronico dell’accensione, 
l’ottimizzazione dei rapporti di compressione del motore, e 
l’introduzione di marmitte catalitiche; tutto ciò ha portato alla 
realizzazione di autovetture con prestazioni migliori in termine 
di velocità, di consumi e di basso inquinamento rispetto a 
pochi decenni fa.
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I primi due princìpi della termodinamica non derivano da leggi basate su trat-
tazioni teoriche; essi rappresentano la sintesi di una quantità enorme di risultati 
sperimentali conseguiti nel corso della storia umana: inconsciamente prima, e 
scientemente dopo. Viene talvolta enunciato un principio zero: se due sistemi 
sono ciascuno in equilibrio termico con un terzo sistema, essi sono allora in 
equilibrio termico tra loro.

5.1  Stato termodinamico di un sistema  
e variabili di stato

Un sistema termodinamico, come si è detto, deve essere costituito almeno da 
una porzione percettibile di materia; usualmente è costituito da un insieme ma-
croscopico, omogeneo o eterogeneo, di corpi. Ne sono esempio una quantità 
d’acqua, una pila elettrica, un diamante (cristallo di carbonio), una quantità 
di ossigeno, una soluzione di acido acetico, un liquido in equilibrio con il suo 
vapore ecc. 

Fissare un sistema (d’ora in poi ometteremo per brevità l’aggettivo termodi-
namico) significa considerare la parte di universo macroscopico su cui vengono 
condotte le osservazioni (sistema: nelle trasformazioni chimiche, solitamente, è 
la massa di reazione) come distinta dal resto dell’universo (l’esterno o ambiente).

Un sistema può essere:

 ■ aperto: può scambiare sia energia sia materia con l’ambiente; il corpo uma-
no, per esempio, è un sistema aperto in quanto consuma ossigeno e cibo, e 
produce energia; una pastiglia effervescente che si scioglie in un bicchiere 
d’acqua è un sistema aperto perché scambia con l’ambiente i gas che ven-
gono prodotti durante la solubilizzazione della pastiglia e il calore che può 
essere prodotto o assorbito;

 ■ chiuso: può scambiare energia ma non materia con l’esterno; una bottiglia di 
acqua minerale chiusa, per esempio, può essere raffreddata o riscaldata e fin 
quando rimane chiusa l’acqua e l’anidride carbonica in essa contenute non 
si disperdono nell’ambiente, e quindi il sistema non perde materia;

 ■ isolato: non può scambiare né energia né materia con l’ambiente esterno; il 
liquido contenuto in un thermos chiuso, per esempio, mantiene pressoché 
costante la sua temperatura per lunghi intervalli di tempo e non scambia 
materia con l’ambiente, è quindi un’ottima approssimazione di un sistema 
isolato.

La descrizione del sistema termodinamico, che può essere fatta in maniera mi-
croscopica o macroscopica, comporta automaticamente la definizione dello 
“stato termodinamico del sistema”. Supponiamo per semplicità di considerare 
un sistema omogeneo (cioè un sistema in cui tutte le proprietà chimiche e fisi-
che sono uniformi in qualsiasi punto) a un solo componente. 

La descrizione microscopica considera il sistema formato da atomi o mole-
cole della stessa massa.

La descrizione microscopica del sistema termodinamico comporta la co-
noscenza della posizione x, y, e z e delle componenti della velocità υx, υy e 
υz, di ciascuna particella (entrambe necessarie). Quindi per N particelle sono 
necessari 6N valori per determinare lo stato del sistema (definito anche come 
microstato).

A causa dei moti delle particelle, questo tipo di descrizione è valida solo in 
un certo istante. Il macrostato, che definisce lo stato termodinamico complessi-
vo del sistema, è dato dalla sommatoria di tutti i microstati possibili. La descri-
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zione microscopica porta a un approccio statistico della termodinamica, che va 
oltre gli scopi di un corso di chimica generale.

La descrizione macroscopica consiste nel dare il numero minimo di para-
metri (come la temperatura T, la massa M, la pressione P, il volume V ecc., 
che sono proprietà macroscopiche) che definiscono univocamente il sistema; 
la conoscenza dei valori di tali parametri, usualmente indicati come varia-
bili di stato, consente, a chiunque sia in grado di intenderne il significato, 
di costruire un’esatta replica del sistema descritto. Lo stato termodinamico 
definito attraverso i parametri misurabili, come M, P, V, T è definito macro-
stato. È necessario ricordare che i valori della temperatura vengono dati, in 
termodinamica, nella scala termodinamica o scala assoluta, di cui si illustrerà 
in seguito [4.4] il significato. Diciamo per ora soltanto che lo zero assoluto è 
a –273,15 °C e che le temperature in gradi centigradi vengono trasformate 
in temperature assolute (K) aggiungendo 273,15 al valore di esse [4.4]; per 
esempio 20 °C = 293,15 K; –100 °C = 173,15 K.

Questi parametri possono essere determinati, in teoria, dalla conoscenza 
del microstato: ne è una dimostrazione la determinazione della P come effet-
to degli urti delle particelle gassose sulle pareti [4.14], punto di partenza della 
dimostrazione dell’equazione di stato dei gas ideali mediante la teoria cinetica 
dei gas. 

I vantaggi connessi con la descrizione macroscopica del sistema sono:

 ■ non è necessaria alcuna assunzione sulla composizione microscopica della 
materia;

 ■ è necessario soltanto un limitato numero di grandezze per descrivere lo sta-
to del sistema;

 ■ la descrizione è fatta con grandezze facilmente misurabili: M, P, V, T.

È ovvio che i risultati ottenuti con entrambi gli approcci, quello classico o quello 
statistico, debbano essere tra loro in accordo.

La variazione del valore di ciascuna variabile di stato, causata dal passaggio 
di un sistema da uno stato 1 a uno stato 2, non dipende dal cammino percorso 
durante la trasformazione, ma soltanto dallo stato iniziale 1 e dallo stato finale 
2 . Così se, per esempio, la pressione in un sistema varia dal valore P1 al valore 
P2, la termodinamica si interessa soltanto al valore ΔP = P2 – P1 e non ai valori 
assunti dalla pressione negli stati intermedi. Le variabili di stato che definiscono 
un sistema si distinguono in variabili intensive e variabili estensive:

 ■ variabili intensive (o fattori di intensità): sono indipendenti dalle di-
mensioni del sistema (come temperatura, pressione, densità ecc.) e non 
sono additive. Per esempio, unendo una certa quantità di acqua alla 
temperatura di 25 °C con un’altra quantità di acqua anch’essa alla tem-
peratura di 25 °C, la temperatura del sistema risultante è anch’essa di 
25 °C, indipendentemente dalle quantità di acqua mescolate;

 ■ variabili estensive (o fattori di capacità): sono dipendenti dalle dimensioni 
del sistema (come volume, massa, numero di moli) e sono additive. Per 
esempio, unendo m1 grammi della specie A con m2 grammi della specie A o 
di altra specie, la massa del sistema risultante è di (m1 + m2) grammi.

Nonostante l’apparente grossolanità della descrizione che la termodinami-
ca classica fa dello stato di un sistema, essa, come vedremo, è pienamente 
sufficiente per la gran parte degli scopi che la termodinamica chimica si 
propone.

Per tali scopi è però necessario che i valori delle variabili di stato di un siste-
ma (per es. P, T) siano riferiti al sistema in equilibrio; in tale condizione, infatti, 
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Ogni specie chimica viene rappresentata con una formula e indicata con un 
nome. La formula descrive la composizione della sostanza in modo univoco, 
noti i significati dei simboli degli elementi e degli indici che a questi si accom-
pagnano; affinché anche il nome indichi univocamente la specie chimica cui 
si riferisce, consenta cioè di ricostruirne la formula, è necessario stabilire certe 
regole e certe convenzioni. Un organismo internazionale, l’International Union 
of Pure and Applied Chemistry (IUPAC), provvede periodicamente a emanare 
modifiche e aggiornamenti riguardanti la nomenclatura chimica.

L’adozione della nomenclatura razionale moderna è però rallentata da un 
certo conservatorismo di linguaggio da parte dei chimici; molti composti, noti 
da lungo tempo, vengono ancora universalmente indicati con antichi nomi fuo-
ri da ogni razionale nomenclatura1, e molte volte vecchie regole di nomenclatu-
ra imprecise e incomplete, per lo più legate alla funzione chimica della specie e 
non alla formula come tale, sono ancora in auge.

Si è, per quanto riguarda la nomenclatura, in un periodo di transizione 
e occorreranno ancora probabilmente parecchi anni prima che molti nomi e 
molte regole tradizionali scompaiano dalla letteratura chimica e probabilmen-
te molti nomi d’uso non scompariranno mai. Nei nostri brevissimi cenni sulla 
nomenclatura moderna ci limiteremo a illustrare poche regole fondamentali, 
sufficienti per poter dare nomi razionali, univoci, ai composti, assai semplici, 
che incontreremo nello studio della chimica inorganica.

20.1.1  Nomenclatura di composti costituiti da due atomi 
di specie diverse

Se delle due specie una è un metallo e l’altra un nonmetallo, il simbolo del me-
tallo precede nella formula quello dell’altra specie; se ambedue le specie sono 
nonmetalli si fa precedere il simbolo dell’elemento che compare prima nella 
seguente serie:

Xe, Kr, B, Si, C, Sb, As, P, N, H, Te, Se, S, I, Br, Cl, O, F

Tale serie, che non è necessario mandare a memoria, segue approssimativamente 
un ordine crescente di elettronegatività: la più palese inversione si ha per N, H, 
dovuta al fatto di voler conservare, ancora, le tradizionali formule dell’ammonia-
ca e dei suoi numerosi derivati (NH3, NH2CH3, ecc., anziché H3N, H2NCH3 ecc.).

Nello scrivere il nome del composto si lascia invariato il nome del primo 
elemento e si dà il suffisso uro al secondo, a meno che questo sia l’ossigeno: in 
tal caso si usano le parole ossido se l’ossigeno è a numero di ossidazione −2 e 
perossido se a numero di ossidazione −1. Nella lingua italiana è d’uso invertire 
tale ordine: per esempio NaCl, BaO = cloruro di sodio, ossido di bario (anziché 
sodio cloruro, bario ossido).

1 Per esempio, acqua, ammoniaca, 
idrazina, borace, acido nitrico, minio.
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Nello scrivere il nome del composto va anche data l’indicazione del numero di 
atomi delle singole specie atomiche che compaiono nella formula: ciò viene fat-
to mediante prefissi: mono (che usualmente si omette), di, tri, tetra ecc., oppure 
indicando il numero di ossidazione dell’elemento mediante un numero romano 
fra parentesi. Tale indicazione si tralascia per gli elementi che hanno un solo 
numero di ossidazione. Nella tabella 20.1 è data una serie di esempi.

20.1.2 Nomenclatura di ioni

Cationi

Se monoatomici vengono indicati scrivendo il nome dell’elemento seguito da 
un numero romano fra parentesi che ne indica la valenza: Cu+ = ione rame (I), 
Fe2+ = ione ferro (II); Fe3+ = ione ferro (III).

Se poliatomici, se ne incontrano numerosi nella chimica dei composti di 
coordinazione, la nomenclatura diventa complessa; ci limitiamo ai pochi ca-

Tabella 20.1 · Esempi di nomenclatura di composti formati da due tipi di atomi di specie diverse.

Formula Nomenclatura razionale     (in alternativa) Nomenclatura tradizionale

FeCl2 Cloruro di ferro (II) ; Dicloruro di ferro Cloruro ferrosoa

FeCl3 Cloruro di ferro (III) ; Tricloruro di ferro Cloruro ferricoa

CO Ossido di carbonio (II) ; Ossido di carbonio Ossido di carbonio

CO2 Ossido di carbonio (IV) ; Diossido di carbonio Anidride carbonicab

P2O3 Ossido di fosforo (III) ; Triossido di difosforo Anidride fosforosaa,b

P2O5 Ossido di fosforo (V) ; Pentossido di difosforo Anidride fosforicaa,b

N2O Ossido di azoto (I) ; Ossido di diazoto Protossido di azoto

NO Ossido di azoto (II) ; Ossido di azoto Ossido di azoto

N2O3 Ossido di azoto (III) ; Triossido di diazoto Anidride nitrosaa,b

NO2 Ossido di azoto (IV) ; Diossido di azoto Ipoazotide

N2O5 Ossido di azoto (V) ; Pentossido di diazoto Anidride nitricaa,b

HCl Cloruro di idrogeno Acido cloridricoc

HgCl2 Cloruro di mercurio (II) ; Dicloruro di mercurio Sublimato corrosivo

H2S Solfuro di idrogeno ; Solfuro di diidrogeno Acido solfidricoc

H2O Ossido di idrogeno Acqua

H2O2 Perossido di idrogeno Acqua ossigenata

PH3 Idruro di fosforo (III) ; Triidruro di fosforo Fosfina

MoO4 Ossido di molibdeno (VIII) ; Tetrossido di molibdeno Tetrossido di molibdeno

OF2 Fluoruro di ossigeno Fluoruro di ossigeno

a È ancora in uso la vecchia regola di nomenclatura che prevede, allorché un elemento abbia due stati di ossidazione, il 
suffisso oso per il minore e quello ico per il maggiore; per esempio: FeCl2, FeCl3 = cloruro ferroso, cloruro ferrico; CuCl, 
CuCl2 = cloruro rameoso, cloruro rameico; SnCl2, SnCl4 = cloruro stannoso, cloruro stannico. Tali suffissi non danno 
però alcuna indicazione sul valore del numero di ossidazione: nel cloruro stannico lo Sn è +4, nel cloruro ferrico il Fe è 
+3 e nel cloruro rameico il Cu è +2. Inoltre, se un elemento presenta più di due stati di ossidazione, tale nomenclatura 
diventa del tutto carente: non avrebbe senso, infatti, parlare di fluoruro molibdoso e di fluoruro molibdico, perché il 
molibdeno forma 5 fluoruri: da MoF2 a MoF6. È perciò indispensabile, in questi casi, usare la moderna nomenclatura.
b In italiano i composti binari dell’ossigeno vengono ancora spesso indicati, secondo una vecchia nomenclatura, come 
ossidi se l’altra specie è un metallo (e in soluzione acquosa formano idrossidi: CaO + H2O  Ca(OH)2) e come anidridi 
se l’altra specie è un nonmetallo (e in soluzione acquosa formano acidi: CO2 + H2O  H2CO3).
c Poiché HF, HCl, HBr, H2S ecc. in soluzione acquosa si comportano da acidi, spesso è d’uso indicare tali specie 
anche se allo stato puro come acido fluoridrico, acido cloridrico, acido bromidrico, acido solfidrico, anziché fluoruro di 
idrogeno, cloruro di idrogeno ecc. Ciò non è corretto perché la moderna nomenclatura si limita a trasformare formule 
chimiche in nomi, escludendo esplicitamente ogni riferimento al comportamento chimico della specie. Le dizioni acido 
fluoridrico, acido cloridrico ecc. sono corrette se le specie HF, HCl, ecc. si trovano in soluzione acquosa.
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tioni poliatomici che incontreremo più frequentemente. Questi sono quasi 
tutti acidi coniugati di basi deboli e prendono il suffisso onio dopo la radice 
del nome della base; così, per esempio, NH4

+ è l’acido coniugato della base 
NH3 e prende il nome di ammonio, H3O+ è l’acido coniugato della base H2O e 
prende il nome di ione idrossonio, spesso abbreviato in ossonio ecc. La parola 
acqua è assai diversa nelle varie lingue, e per essa è stata adottata la radice del 
nome greco (acqua = ὔδωρ), da cui idrossonio, idrato ecc. Ricordiamo che 
in soluzione acquosa lo ione H3O+ si idrata come tutti gli altri ioni e, idrato, 
prende il nome di idronio. Spesso idrossonio e idronio vengono impropria-
mente considerati sinonimi.

Anche se sostituiti, resta fermo, per tali cationi, il suffisso onio: per esempio, 
N(CH3)4

+ = ione tetrametilammonio.

Anioni

Se monoatomici vengono indicati dando il suffisso uro alla radice del nome 
dell’elemento, con eccezione dell’ossigeno, per il quale viene usata la parola os-
sido; per esempio, S2– = ione solfuro; I– = ione ioduro; O2– = ione ossido.

Se poliatomici il nome viene indicato dando il suffisso ato alla radice del 
nome dell’atomo centrale, specificandone il numero di ossidazione e il tipo e 
numero degli atomi a esso legati; per esempio, PF2O2

– = ione difluorodiossi-
fosfato (V). Per anioni ossigenati nei quali compaiono soltanto atomi O legati 
all’atomo centrale, si può dare il suffisso ato alla radice del nome dell’atomo 
centrale, indicando il numero di ossidazione di questo (per es. PO4

3– = ione fo-
sfato (V)), oppure, fermo restando il suffisso ato, indicare natura e numero degli 
atomi (il numero viene indicato mediante gli usuali prefissi; il prefisso mono 
di norma si omette); per esempio, PO4

3– = ione tetraossi(mono)fosfato. Alcuni 
esempi sono riportati nella tabella 20.2.

20.1.3 Nomenclatura di sali

I sali provengono dall’unione di uno o più cationi (mono o poliatomici) con 
uno o più anioni (mono o poliatomici): vengono indicati scrivendo prima il 

Tabella 20.2 · Esempi di nomenclatura di anioni ossigenati.

Formula Nomenclatura razionale di ioni (in alternativa) Nomenclatura tradizionale

SO4
2– I. solfato (VI); I. tetraossisolfato I. solfatoa

SO3
2– I. solfato (IV); I. triossisolfato I. solfitoa

SFO3
– I. fluorotriossisolfato

NO3
– I. nitrato (V); I. triossinitrato I. nitratoa

NO2
– I. nitrato (III); I. diossinitrato I. nitritoa

ClO– I. clorato (I); I. ossiclorato I. ipoclorosob

ClO2
– I. clorato (III); I. diossiclorato I. clorosob

ClO3
– I. clorato (V); I. triossiclorato I. cloricob

ClO4
– I. clorato (VII); I. tetraossiclorato I. percloricob

MnO4
– I. manganato (VII); I. tetraossimanganato (–1) I. permanganico

MnO4
2– I. manganato (VI); I. tetraossimanganato (–2) I. manganico 

a È ancora assai diffusa la vecchia regola di nomenclatura che attribuisce il suffisso ito all’anione in cui l’atomo centrale 
è a numero di ossidazione minore, e il suffisso ato all’anione in cui detto atomo è a numero di ossidazione maggiore 
(ciò con le manchevolezze indicate nella nota a della tab. 20.1).
b Esistono quattro anioni ossigenati del cloro, in ciascuno dei quali l’atomo Cl ha numero di ossidazione diverso; i due 
prefissi oso e ico non erano ovviamente sufficienti per distinguerli, e furono così introdotti i prefissi ipo (numero di 
ossidazione più basso di oso) e per (numero di ossidazione più alto di ico).
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nome del catione (o dei cationi) e poi quello dell’anione (o degli anioni); per la 
nomenclatura degli ioni vedi [20.1.2]. Se il sale è costituito da più cationi e/o da 
più anioni si preferisce scrivere prima gli ioni a valenza minore; a parità di va-
lenza si segue l’ordine alfabetico (tab. 20.3). Sia per gli anioni che per i cationi, 
si può premettere, dove la chiarezza lo richieda, un prefisso (bis, tris...) che ne 
indichi il numero: Na6ClF(SO4)2 = cloruro fluoruro bissolfato di esasodio.

Se i sali sono sali acidi (o comunque contengono atomi H) al nome dell’a-
nione si fa precedere il nome idrogeno con un ulteriore prefisso che indica il 
numero degli atomi H (se maggiore di 1): NaH2PO4 = diidrogenofosfato (V) di 
sodio (o, anche, diidrogenotetraossifosfato di sodio).

Se i sali sono sali basici, come quelli contenenti ioni O2– e/o OH– legati al ca-
tione, questi anioni vengono scritti subito dopo il catione del sale: Cu2OCl2 = ossi-
cloruro di rame (II); in tabella 20.3 sono riportati esempi di nomenclatura di sali.

20.1.4 Nomenclatura di acidi

Nella nomenclatura IUPAC la parola acido è ammessa soltanto per specie chi-
miche in soluzione, che in tale stato manifestano proprietà acide. Come compo-
sti puri tali specie seguono la nomenclatura esposta nel paragrafo precedente: 
H2SO4 = solfato (VI) di idrogeno, HNO2 = nitrato (III) di idrogeno (oppure: 
tetraossisolfato di diidrogeno, diossinitrato di idrogeno) ecc.

Tuttavia, la tradizione di indicare come acidi anche le specie pure è così 
radicata fra i chimici, che la IUPAC considera tali denominazioni (ancora) ac-
cettabili; accetta anche, ma soltanto per gli acidi vecchi, i suffissi, a suo tempo 
dati, oso, ico e i prefissi ipo, per.

Tabella 20.3 · Esempi di nomenclatura di sali.

Formula Nomenclatura razionale Nomenclatura tradizionale

NaTl(NO3)2 Bisnitrato (V) di sodio e tallio (I) Nitrato di sodio e tallio

Kal(SO4)2 Bissolfato (VI) di potassio e alluminiob Allume di potassioc

BaSO4 Solfato (VI) di bario Solfato di barioa

BaSO3 Solfato (IV) di bario Solfito di barioa

Ca5F(PO4)3 Fluoruro trisfosfato (V) di pentacalcio Fluofosfato pentacalcico

MgClOH Cloruro idrossido di magnesio Cloruro basico di magnesio

BiClO Cloruro ossido di bismuto (III) Ossicloruro di bismutod

LaFO Fluoruro ossido di lantanio (III) Ossifluoruro di lantaniod

NaHCO3 Idrogenocarbonato di sodio Bicarbonato di sodioe

NH4HCO3 Idrogenocarbonato di ammonio Bicarbonato di ammonioe

NH4H2PO4 Diidrogenofosfato (V) di ammonio Fosfato monoammonicof

KHF2 Idrogenofluoruro di potassio Fluoridrato di potassiog

NH4HS Idrogenosolfuro di ammonio Solfidrato di ammoniog

a Vedi nota a di tabella 20.2
b Nel caso di NaTl(NO3)2 è stata specificata la valenza del tallio (bisnitrato di sodio e tallio (I)), mentre in KAl(SO4)2 non 
si è fatto altrettanto per la valenza dell’Al: ciò perché Al ha sempre valenza 3, mentre Tl può avere valenza 1 e 3.
c La vecchia denominazione allume non è più ammessa dalla nomenclatura IUPAC.
d Questa denominazione è ancora ammessa.
e L’uso di indicare con il prefisso bi i sali acidi non è più ammesso dalla IUPAC, ma è ancora molto diffuso in Italia.
f La vecchia regola di indicare con i prefissi mono, bi, tri... il numero di atomi H sostituiti da un metallo in un acido 
poliprotico (per es. AlPO4 = fosfato trialluminico, CaHPO4 = fosfato dicalcico, NaH2PO4 = fosfato monosodico) non è 
più ammessa dalla IUPAC.
g La denominazione fluoridrato per sali acidi del difluoruro di idrogeno (H2F2) non è contemplata nelle regole IUPAC; 
così come non è contemplata la denominazione solfidrato per gli idrogenosolfuri (NH4HS = idrogenosolfuro di ammonio 
e non solfidrato di ammonio).
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Un’altra concessione alla tradizione è stata fatta anche per quanto concerne la 
scrittura delle formule degli acidi costituiti da più di due specie atomiche: le 
regole IUPAC prevedono che allorché una molecola o uno ione sono costituiti 
da tre o più specie atomiche, la sequenza dei simboli atomici nella formula sia 
quella con cui gli atomi sono realmente legati nella molecola o nello ione: di 
conseguenza, la formula dell’acido ipocloroso dovrebbe scriversi HOCl, quel-
la dell’acido nitrico HONO2, quella dell’acido fosforico (HO)3PO, ecc. Invece, 
tradizionalmente per le formule dei 3 ossiacidi citati, si scrive HClO, HNO3, 
H3PO4 (e analogamente per tutti gli acidi ossigenati).

Un’ultima considerazione riguarda l’uso, nella nomenclatura tradizionale 
degli acidi ossigenati, dei prefissi orto, meta, piro, per indicare acidi con stesso 
atomo centrale a stesso numero di ossidazione, differenti soltanto per perdita (o 
acquisto) di molecole H2O.

Il prefisso orto (che usualmente si omette) caratterizza gli acidi nella cui mo-
lecola è presente il massimo numero possibile di gruppi –OH (per es.: H3BO3 = 
acido ortoborico = acido borico; H3PO4 = acido ortofosforico = acido fosforico).

Il prefisso meta sta a indicare l’acido ottenuto dall’acido orto per elimina-
zione di una molecola H2O da una di acido (per es.: H3BO3 – H2O = HBO2: 
acido metaborico; H3PO4 – H2O = HPO3: acido metafosforico).

Il prefisso piro stava a indicare l’acido ottenuto eliminando una molecola 
H2O da due molecole di acido orto (per es.: 2H3BO3 – H2O = H4B2O5: acido 
piroborico; 2H3PO4 – H2O = H4P2O7: acido pirofosforico). La nomenclatura 
IUPAC prescrive di sostituire il prefisso piro col prefisso di (H4B2O5 = acido di-
borico, anziché piroborico; H4P2O7 = acido difosforico, anziché pirofosforico).

Nella tabella 20.4 sono riportati i nomi razionali e quelli tradizionali (anco-
ra ammessi) di alcuni dei più comuni acidi ossigenati.

In alternativa alla nomenclatura razionale di tabella 20.4 può impiegarsi 
quella indicata in tabella 20.2 per gli anioni: per esempio H2SO4 = tetraossisol-
fato di diidrogeno.

20.1.5 Nomenclatura di perossiacidi

Allorché in un acido ossigenato esiste il legame (perossido) –O–O–, al nome dell’a-
cido si fa precedere il prefisso perossi, preceduto eventualmente da un ulteriore pre-
fisso che indichi il numero dei gruppi –O–O– presenti nella molecola (box 20.1).

Per esempio:
H2SO5 = acido perossisolforico
H3PO5 = acido perossifosforico (box 20.1)
H2S2O8 = acido perossidisolforico
H4P2O8 = acido perossidifosforico (box 20.1).

20.1.6 Nomenclatura di tioacidi

Sono acidi derivati dai corrispondenti acidi ossigenati per sostituzione di uno o 
più atomi O con atomi S. Per esempio (box 20.1):
H2S2O3 = acido tiosolforico
H3AsS2O2 = acido ditioarsenico
H2CS3 = acido tritiocarbonico.

20.2 Reazioni chimiche: considerazioni generali

Poiché lo studio della sistematica inorganica in pratica significa studio di rea-
zioni, ci soffermiamo, in questo capitolo propedeutico, sul significato, sulla clas-
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BOX 20.1 · FORMULE DI STRUTTURA: PEROSSIACIDI E TIOACIDI
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Tabella 20.4 · Esempi di nomenclatura di acidi.

Formula Nomenclatura razionale Nomenclatura tradizionale

H2CO3 Carbonato (IV) di diidrogeno Acido carbonico

HCN Cianuro di idrogeno Acido cianidrico

HNO3 Nitrato (V) di idrogeno Acido nitricoa

HNO2 Nitrato (III) di idrogeno Acido nitrosoa

H3PO4 Fosfato (V) di triidrogeno Acido fosforicoa

H3AsO4 Arseniato (V) di triidrogeno Acido arsenicoa

H3AsO3 Arseniato (III) di triidrogeno Acido arseniosoa

H2SO4 Solfato (VI) di diidrogeno Acido solforicoa

H2SO3 Solfato (IV) di diidrogeno Acido solforosoa

H2CrO4 Cromato (VI) di diidrogeno Acido cromicoa

H2Cr2O7 Dicromato (VI) di diidrogeno Acido dicromico

HClO Clorato (I) di idrogeno Acido ipoclorosoa,b

HClO2 Clorato (III) di idrogeno Acido clorosoa,b

HClO3 Clorato (V) di idrogeno Acido cloricoa,b

HClO4 Clorato (VII) di idrogeno Acido percloricoa,b

H2MnO3 Manganato (IV) di diidrogeno Acido manganosoa

H2MnO4 Manganato (VI) di diidrogeno Acido manganicoa

HMnO4 Manganato (VII) di idrogeno Acido permanganicoa,b

H5IO6 Iodato (VII) di pentaidrogeno Acido ortoperiodico

HIO4 Iodato (VII) di idrogeno Acido periodico
a Vedi nota a di tabella 20.1.
b Vedi nota b di tabella 20.2.



Il testo integrale del Capitolo 19 è disponibile sul minisito del volume.

19.1  Quadro riassuntivo degli argomenti trattati 
nel capitolo

I nuclei atomici sono costituiti da particelle di massa pressoché unitaria (unità 
di massa atomica [19.2]), alcune elettricamente neutre (neutroni) altre con cari-
ca elettrica positiva unitaria (protoni), in numeri caratteristici per ogni nuclide. 
Neutroni e protoni vengono indicati col nome di nucleoni, e sono tenuti uniti 
a costituire il nucleo, da particelle di scambio (mesoni) da essi stessi generate 
[19.2]. Le energie di legame fra nucleoni sono elevatissime (7 ÷ 8 MeV per nu-
cleone; fig. 19.2), e vengono calcolate a partire dal difetto di massa.

Esistono specie chimiche naturali [19.1] e artificiali [19.8] i cui nuclei sono 
instabili; disintegrandosi con processi di decadimento più o meno complessi 
[19.5] e in tempi più o meno lunghi (tab. 19.1), essi emettono radiazioni (γ) e/o 
particelle (α, β) [19.1].

Sono state realizzate reazioni nucleari di fissione [19.9] e di fusione [19.10]; 
le prime, che è possibile controllare nei reattori nucleari, hanno dato la possibi-
lità di disporre di grandi quantità di energia; le seconde, che si presentano più 
vantaggiose e più pulite, sono ancora in fase di ricerca.

La gran parte degli elementi presenti in natura non sono costituiti da atomi 
identici, ma da miscele (di composizione pressoché costante) di isotopi [19.3]; 
esistono nuclidi radioattivi e non radioattivi, naturali e artificiali [19.8].
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