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xv

Prefazione
“Conosci il tuo pubblico”. Abbiamo cercato di seguire questo importante con-
siglio per venire ancor più incontro ai bisogni degli studenti che si inoltrano 
nel difficile viaggio nella chimica. Sappiamo che gran parte degli studenti di 
chimica generale ha progetti di carriera non necessariamente in chimica, ma 
in altre aree come la biologia, la medicina, l’ingegneria, le scienze ambientali 
e l’agraria. Capiamo anche che il corso di chimica generale potrebbe essere 
l’unica occasione in cui alcuni studenti universitari avranno l’opportunità di 
accostarsi alla chimica. Abbiamo scritto questo libro per loro.

Gli studenti che utilizzano questo testo dovrebbero aver già studiato un po’ 
di chimica. Tuttavia, chi non avesse un background precedente o avesse biso-
gno di un ripasso troverà che i primi capitoli sviluppano i concetti fondamen-
tali a partire dalle idee più elementari. Gli studenti che intendono diventare 
chimici professionisti troveranno nel testo anche l’opportunità di approfondire 
i loro specifici interessi.

Lo studente avrà bisogno di identificare e applicare i principi e di visua-
lizzare il loro significato fisico. Gli strumenti pedagogici di questo testo sono 
stati ideati per fornire il necessario aiuto in questo compito. Allo stesso tempo, 
speriamo che il libro serva a rendere più acute le capacità di risoluzione dei 
problemi e di pensiero critico dello studente. Abbiamo perciò cercato un giusto 
bilanciamento tra principi e applicazioni, discussioni qualitative e quantitative 
e tra rigore e semplificazione.

In tutto il testo abbiamo fornito esempi tratti dal mondo reale per completare 
la discussione. Molti esempi sono tratti dalle scienze biologiche, dall’ingegne-
ria e dalle scienze ambientali. Questo dovrebbe aiutare a rendere più viva la 
chimica, sottolineando così quanto essa sarà rilevante nella carriera futura di 
ognuno, oltre a chiarire e far padroneggiare i concetti di base.

ORGANIZZAZIONE
In questa edizione abbiamo mantenuto l’organizzazione di base dell’edizione 
precedente, con un’unica eccezione. Sulla base di un ampio feedback da parte 
di esperti del settore, abbiamo spostato il capitolo sulla cinetica chimica più 
avanti nel testo, al Capitolo 15.

Come nelle precedenti edizioni, questa inizia con una breve introduzione 
dei concetti chiave nel Capitolo 1. Quindi, introduciamo la teoria atomica, com-
presa la tavola periodica, nel Capitolo 2. La tavola periodica è uno strumento 
straordinariamente utile e presentarla subito ci consente di usarla fin dai primi 
capitoli del testo. Nel Capitolo 3 introduciamo i composti chimici e la loro ste-
chiometria. Il Capitolo 4 introduce le reazioni chimiche. Il Capitolo 5 presenta 
i concetti quantomeccanici che servono per capire le variazioni di energia che 
incontriamo a livello atomico. In questo capitolo c’è anche una discussione 
della meccanica ondulatoria, benché il docente possa escludere senza problemi 
questo capitolo se il livello del corso lo richiede. Insieme, i Capitoli dal 5 all’8 
forniscono le basi concettuali per descrivere la struttura elettronica di atomi e 
molecole e le proprietà chimiche e fisiche di queste entità.

Discutiamo i gas nel Capitolo 9, in parte perché sono familiari agli studenti, 
ma anche perché molti docenti preferiscono affrontare questo argomento presto 
per integrarlo meglio nei loro programmi di lezione e laboratorio. Le proprietà 
di atomi e molecole vengono poi usate nel Capitolo 10 per razionalizzare le 
proprietà di solidi e liquidi. 

Nel Capitolo 12 introduciamo la termochimica e discutiamo le variazioni 
di energia che accompagnano le trasformazioni chimiche e fisiche. Il Capitolo 
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13 introduce il concetto di entropia, i criteri per prevedere la direzione di una 
trasformazione spontanea e la condizione di equilibrio termodinamico. Nei 
Capitoli 11, 14, 15, 16, 17, 18 e 19 applichiamo ed estendiamo i concetti intro-
dotti nel Capitolo 13. Tuttavia, i suddetti possono essere insegnati senza fare 
esplicitamente riferimento al Capitolo 13.

NOVITÀ DI QUESTA EDIZIONE
	 •	 In base ai suggerimenti degli esperti in materia, l’indice generale è stato 

riorganizzato per migliorare la scorrevolezza.
	 •	 Dodici nuovi profili di eminenti scienziati (elencati a pagina xii), che 

mostrano i loro notevoli contributi e contestualizzano i concetti trattati 
nel testo circostante. Questi profili sono stati aggiunti per rappresentare 
al meglio la diversità della comunità scientifica.

	 •	 Il testo è stato aggiornato per riflettere le ultime revisioni della tavola 
periodica. 

	 •	 La grafica è stata aggiornata con molte illustrazioni e fotografie nuove o 
modificate.

	 •	 Il design complessivo del testo è stato aggiornato e migliorato per un 
layout più moderno e accessibile. 

	 •	 I materiali di valutazione di fine capitolo sono stati rinnovati, con più di 
400 esercizi rivisti o aggiornati.
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APPROCCIO GENERALE
In questa edizione, gli strumenti pedagocici e l’approccio generale continuano 
a riflettere le più moderne linee guida sull’insegnamento della chimica gene-
rale. Abbiamo mantenuto le seguenti caratteristiche chiave del testo:

	 •	 Approccio logico alla soluzione dei problemi. Tutti gli esempi risolti sono 
presentati nel testo usando una struttura tripartita di Analisi-Soluzione-
Verifica. Questa presentazione non solo incoraggia gli studenti a usare 
un approccio logico nel risolvere i problemi, ma consente loro di trovare 
un modo per affrontare un problema che sembra, all’inizio, irrisolvibile. 
L’approccio è quello implicitamente usato da coloro che hanno una con-
solidata esperienza nel risolvere i problemi, ma per coloro che iniziano il 
loro percorso di studi la struttura Analisi-Soluzione-Verifica serve a ricor-
dare agli studenti che si deve (1) analizzare le informazioni e pianificare 
una strategia, (2) implementare la  strategia e (3) verificare la risposta per 
assicurarsi che sia ragionevole.

	 •	 Esempi pratici integrativi ed esercizi di fine capitolo. Gli utenti delle prece-
denti edizioni hanno accolto con favore la qualità degli Esempi integrativi 
al termine di ciascun capitolo e la varietà degli esercizi di fine capitolo. 
Abbiamo aggiunto due esempi pratici (Esempio pratico A ed Esempio 
pratico B) per ciascun Esempio integrativo nel testo. In gran parte dei 
capitoli sono stati aggiunti almeno 10 nuovi esercizi e in molti altri anche 
più di 20.

	 •	 Uso delle raccomandazioni IUPAC. Siamo orgogliosi che il nostro libro sia 
adottato da professori e studenti di tutto il mondo. Dato che la comunica-
zione tra scienziati in generale, e tra chimici in particolare, viene facilitata 
se si usano termini e notazioni comuni, abbiamo deciso di seguire, con 
relativamente poche eccezioni, le raccomandazioni della International 
Union of Pure and Applied Chemistry (IUPAC). In particolare, la ver-
sione della tavola periodica che appare nel testo è basata su quella oggi 
accettata dalla IUPAC. Una modifica importante sta nell’uso di simboli 
e unità raccomandate dalla IUPAC per le quantità termodinamiche. Per 
esempio, le entalpie standard di reazione sono rappresentate dal simbolo 
∆rH° (non ∆Hr°) e sono espresse in kJ mol-1 (non kJ).
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CARATTERISTICHE DI QUESTA EDIZIONE
Abbiamo profuso grandi sforzi per introdurre in questa edizione degli strumenti che 
facilitino l’apprendimento e l’insegnamento della chimica.

Inizio del capitolo
Ciascun capitolo inizia con un elenco dei titoli dei paragrafi che danno un 
Sommario dei suoi contenuti. L’apertura del capitolo contiene anche un elenco 
di Obiettivi di apprendimento che corrispondono alle sezioni principali del 
capitolo.

Parole chiave
Le parole chiave sono evidenziate in grassetto quando vengono definite nel 
testo. In Appendice F viene presentato un Glossario delle parole chiave con le 
relative definizioni. 

46 ♦ Capitolo 2 | Atomi e teoria atomica

Masse isotopiche
Non è possibile determinare la massa di un singolo atomo semplicemente 
sommando le masse delle sue particelle fondamentali. Quando un nucleo ato-
mico viene creato dai protoni e neutroni, una piccola quantità della massa ori-
ginale viene convertita in energia, che viene emessa. Non possiamo tuttavia 
prevedere con esattezza quanta sarà quest’energia. La determinazione delle 
masse dei singoli atomi deve allora essere eseguita sperimentalmente. Per 
accordo internazionale questo standard è un atomo dell’isotopo carbonio-12 
al quale è stata assegnata una massa esattamente pari a 12 unità di massa, 12 
u. Quindi si determinano le masse degli altri atomi rapportandole al valore 
12 u del carbonio-12. Per far questo si usa uno spettrometro di massa. Un 
fascio di ioni gassosi viene separato nei suoi componenti di massa differente 
al passaggio attraverso campi elettrici e magnetici. Gli ioni separati vengono 

Attraverso l’uso di un simbolo appropriato, indicare il numero di protoni, neutroni ed elettroni (a) in un 
atomo di  bario-135 e (b) nello ione doppiamente carico negativamente di selenio-80.

Analisi
Dato il nome di un elemento, possiamo trovare il simbolo ed il numero atomico, Z, di quell’elemento 
nella tavola periodica. Per determinare il numero di protoni, neutroni ed elettroni sfruttiamo le seguenti 
relazioni:

Z = numero p   A = numero p + numero n   carica = numero p - numero e

Le relazioni qui sopra sono riassunte nell’espressione (2.2).. 

Soluzione
(a)  Nel problema vengono dati il nome (bario) ed il numero di massa dell’atomo (135). Dalla tavola 

periodica otteniamo il simbolo (Ba) ed il numero atomico (Z = 56), portando alla seguente rappre-
sentazione simbolica

56
135Ba

  Da questo simbolo si può dedurre che l’atomo neutro ha 56 protoni, un numero di neutroni pari a 
A - Z = 135 - 56 = 79 ed un numero di elettroni pari a Z, cioè 56 elettroni.

(b)  Nel problema vengono dati il nome (selenio) ed il numero di massa dello ione (80). Dalla tavola 
periodica otteniamo il simbolo (Se) ed il numero atomico (34). Ricordando che lo ione ha carica 2- 
abbiamo a disposizione tutti i dati richiesti per scrivere il simbolo

34
80Se2−

Da questo simbolo, si può dedurre che lo ione ha 34 protoni, un numero di neutroni pari a A - Z = 
80 - 34 = 46 e 36 elettroni, per una carica netta di +34 - 36 = -2. 

Verifica
Quando si scrive il simbolo di un particolare atomo o ione, spesso omettiamo il numero atomico. Per 
esempio, nel caso di 56

135Ba  e 34
80Se2−, spesso usiamo le rappresentazioni semplificate 135Ba e 80Se2-. 

ESEMPIO PRATICO A:  Usare la notazione ZAE  per rappresentare l’isotopo dell’argento con 62 neutroni.

ESEMPIO PRATICO B:  Usare la notazione ZAE  per rappresentare uno ione stagno con lo stesso numero di 
elettroni di un atomo dell’isotopo cadmio-112. Spiegare perché ci può essere più di una risposta.

ESEMPIO 2-3 Correlazione dei numeri di protoni, neutroni ed elettroni in atomi e ioni

 2-4 Verifica dei concetti

Qual è l’unica eccezione all’affermazione che tutti gli atomi contengono 
protoni, neutroni ed elettroni?

▼
 Di solito ci si aspetta che 

oggetti di carica eguale, come 
i protoni, si respingano l’un 
l’altro. Le forze che tengono 
assieme protoni e neutroni 
nel nucleo sono molto più 
forti delle normali forze 
elettriche (Sezione 25-6)..

▼
 Questa definizione 

stabilisce anche che un’unità 
di massa atomica (1 u) è 
esattamente 1/12 della massa 
di un atomo di carbonio-12.
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14-5 | Solubilità dei gas ♦ 659

A 0 °C e una pressione di O2 di 1.00 atm, la solubilità in acqua di O2(g) è 48.9 mL di O2 per litro. Qual è 
la molarità di O2 in una soluzione acquosa satura quando l’O2 è sotto la sua normale pressione parziale 
nell’aria, 0.2095 atm?

Analisi
Questo problema si può dividere in due parti. (1) La determinazione della molarità della soluzione 
satura di O2 a 0 °C e 1 atm. (2) L’uso della Legge di Henry nel modo indicato.

Soluzione
Si determina la molarità di O2 a 0 °C quando  PO2

= 1 atm.

 molarità =
0.0489 L 1 mol

22.4 L
1 L soluz

= 2.18 10 3   mol
L soluz

= 2.18 10 3  M

Si valuta la costante della legge di Henry.

k = C
Pgas

= 2.18 × 10−3  M
1.00 atm

Si applica la legge di Henry.

= = =
−

−C k P  2.18 10  M
1.00 atm

0.2095 atm 4.57 10  Mgas
3

4× × ×

Verifica
Quando si affrontano problemi che coinvolgono soluti gassosi in una soluzione nella quale il soluto ha 
concentrazione molto bassa, si usa la legge di Henry.

ESEMPIO PRATICO A:  Usare i dati dell’Esempio 14-5 per determinare la pressione parziale di O2 su una 
sua soluzione acquosa satura a 0 °C che contiene 5.00 mg di O2 per 100.0 mL di soluzione.

ESEMPIO PRATICO B:  In un manuale si ha la solubilità del monossido di carbonio in acqua a 0 °C e 1 atm 
di pressione, 0.0354 mL CO/mL H2O. Quale dovrebbe essere la pressione di CO(g) sopra la soluzione 
per ottenere una soluzione 0.0100 M di CO?

ESEMPIO 11-5 Uso della legge di Henry

I subacquei ci forniscono un ulteriore esempio. Essi debbono equipaggiarsi 
di riserve d’aria per respirare sott’acqua. Per restare immersi per un certo 
periodo di tempo debbono respirare aria compressa. Tuttavia, l’aria com-
pressa è molto più solubile nel sangue e in altri fluidi corporei dell’aria a pres-
sione normale. Quando un sommozzatore riemerge in superficie, l’eccesso di 
N2(g) disciolto viene rilasciato sotto forma di piccole bolle che possono cau-
sare forti dolori agli arti e alle articolazioni, probabilmente interferendo con il 
sistema nervoso. Questa pericolosa situazione, nota come “embolia gassosa”, 
si può evitare se il sommozzatore emerge molto lentamente o resta per un 
certo periodo in una camera di decompressione. Un altro metodo efficace con-
siste nel sostituire l’aria compressa con una miscela di elio-ossigeno. L’elio è 
infatti meno solubile nel sangue dell’azoto.

La legge di Henry (equazione 14.2) non è valida nel caso di gas alle alte 
pressioni ed anche nel caso di gas che si ionizzano o reagiscono con l’acqua. 
Ad esempio, a 20 °C e con una PHCl = 1 atm, una soluzione satura di HCl(aq) è 
circa 20 M. Tuttavia, per preparare una soluzione di HCl 10 M non è necessa-
rio mantenere una PHCl = 0.5 atm sopra la soluzione, e non è neanche vero che 
al di sopra di una soluzione di HCl 1 M PHCl valga 0.05 atm. Non possiamo 
neppure rilevare HCl(g) sopra una soluzione di HCl 1 M dal suo odore in 
quanto HCl si ionizza in soluzione acquosa e nelle soluzioni diluite quasi non 
esistono molecole di HCl.

HCl(g) H2O⎯ →⎯⎯ H+(aq) + Cl−(aq)

La legge di Henry si applica solo all’equilibrio tra molecole di un gas e le stesse 
molecole in soluzione.

s Per evitare le dolorose 
e pericolose conseguenze 
dell’embolia gassosa i 
sommozzatori non devono 
riemergere troppo in fretta 
da grandi profondità.
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38 ♦ Capitolo 2 | Atomi e teoria atomica

 2. Tutti gli atomi di un elemento hanno la stessa massa (peso) e le stesse pro-
prietà, mentre gli atomi di un elemento sono diversi da quelli di un altro 
elemento.

 3. In ciascuno dei loro composti, diversi elementi si combinano tra loro 
secondo un rapporto numerico semplice: ad esempio, un atomo di A con 
un atomo di B (AB), oppure un atomo di A con due atomi di B (AB2).

Se gli atomi di un elemento sono indistruttibili (assunto 1), allora prima e 
dopo una reazione chimica deve essere presente sempre lo stesso numero di 
atomi. La massa totale non cambia. La teoria di Dalton spiega così la legge 
della conservazione della massa. Se tutti gli atomi di un elemento hanno la 
stessa massa (assunto 2), e se gli atomi si uniscono secondo rapporti numerici 
fissi (assunto 3), la composizione percentuale di un composto deve avere un 
valore unico, indipendentemente dall’origine del campione analizzato. La teo-
ria di Dalton spiega così anche la legge della composizione costante.

Come altre buone teorie, la teoria atomica di Dalton porta ad una predi-
zione: la legge delle proporzioni multiple

Come esempio, consideriamo due ossidi di carbonio (un ossido è la com-
binazione di un elemento con l’ossigeno). In un ossido 1.000 g di carbonio si 
combina con 1.333 g di ossigeno e nell’altro con 2.667 g di ossigeno. Vediamo 
che il secondo ossido è più ricco in ossigeno; in effetti ne contiene il doppio, 
2.667 g/1.333 g = 2.00. Sappiamo ora che il primo ossido ha la formula mole-
colare CO ed il secondo CO2 (Fig. 2-3).

Le masse caratteristiche degli atomi di un elemento divennero note come 
pesi atomici e nel corso del XIX secolo i chimici lavorarono per stabilire valori 
attendibili dei pesi atomici relativi. In particolare, però, i chimici diressero la 
loro attenzione alla scoperta di nuovi elementi, alla sintesi di nuovi composti, 
allo sviluppo di nuove tecniche per l’analisi dei materiali e, in generale, all’ac-
quisizione di un’enorme quantità di dati sui fenomeni chimici. Come vedremo 
nelle prossime sezioni, la determinazione della struttura dell’atomo divenne 
l’obiettivo principale dei fisici.

▼

 John Dalton (1766–1844), 
sviluppò la teoria atomica. 
Dalton non è stato consi-
derato uno sperimentatore 
particolarmente attento, 
forse a causa della sua inca-
pacità di distinguere i colori 
(oggi detta daltonismo).

Se due elementi formano più di un singolo composto, le masse di un elemento 
combinate con una massa fissa del secondo stanno tra loro come numeri interi 
piccoli.

 Figura 2-3  Le moleco-
le CO e CO2 illustrano la 
legge delle proporzioni 
multiple
La massa di carbonio in que-
ste due molecole è la stessa, 
ma la massa di ossigeno in 
CO2 è il doppio rispetto alla 
massa di ossigeno in CO. Per-
ciò, in accordo con la legge 
delle proporzioni multiple, le 
masse dell’ossigeno nei due 
composti, relativamente ad 
una massa fissa di carbonio, 
stanno tra loro come numeri 
interi piccoli, 2:1.

 2-2  Gli elettroni ed altre scoperte in  
fisica atomica

Fortunatamente, possiamo avere un’idea qualitativa della struttura dell’a-
tomo senza dover studiare in dettaglio tutte le scoperte precedenti la fisica 
atomica. Abbiamo bisogno, però, di pochi concetti chiave sui fenomeni cor-
relati di elettricità e magnetismo che discuteremo brevemente qui. Elettricità 
e magnetismo vennero usati negli esperimenti che hanno portato all’attuale 
teoria della struttura atomica. 

Certi oggetti mostrano una proprietà detta carica elettrica, che può essere 
positiva (+) o negativa (-). Le cariche positive e negative si attraggono 
(neutralizzano) mentre due cariche positive o negative si respingono. Come 
apprendiamo in questa sezione, tutta la materia è fatta di particelle cariche. Un 
oggetto elettricamente neutro ha un numero eguale di particelle cariche posi-
tivamente e negativamente e non porta carica. Se il numero di cariche positive 
supera quello delle cariche negative l’oggetto ha carica positiva, e viceversa. 
Osserviamo comunemente che quando strofiniamo due oggetti, come un 
pettine con i capelli, si accumula una carica statica, ovvero lo strofinamento 
separa le cariche positive e negative (Fig. 2-4). Inoltre, quando accumuliamo 

Tieni presente

che tutto ciò che sappiamo 
è che il secondo ossido ha il 
doppio di ossigeno del primo. 
Se il primo è CO, le possibi-
lità per il secondo sono CO2, 
C2O4, C3O6, e così via. 
(Vedi anche l’Esercizio 18.)
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44 ♦ Capitolo 2 | Atomi e teoria atomica

Proprietà di protoni, neutroni ed elettroni
Il numero di protoni presenti nel nucleo di un atomo è detto numero atomico 
o numero protonico, Z. In un atomo elettricamente neutro, il numero di elet-
troni è uguale al numero di protoni, Z. Il numero totale di neutroni e protoni 
nell’atomo è detto numero di massa, A. Il numero di neutroni, numero neu-
tronico, è uguale a A - Z. Un elettrone possiede un’unità atomica di carica 
elettrica negativa, un protone un’unità atomica di carica positiva ed un neu-
trone è elettricamente neutro. La Tabella 2.1 elenca le cariche elettriche e le 
masse di queste tre particelle fondamentali in due modi.

L’unità di massa atomica (descritta più in dettaglio a pag. 46) per defini-
zione è esattamente 1/12 della massa dell’atomo di carbonio-12 (“carbonio 
dodici”). Un’unità di massa atomica viene indicata con l’abbreviazione amu e 
col simbolo u. Come si vede in Tabella 2.1, le masse del protone e del neutrone 
sono leggermente superiori a 1 u. Quella dell’elettrone, invece, è solo circa 
1/2000 della massa del protone o del neutrone.

Le tre particelle subatomiche considerate in questa sezione sono le sole coin-
volte nei fenomeni che ci interessano in questo libro. Dovete tuttavia sapere 
che lo studio della materia al suo livello fondamentale prevede molte altre 
particelle subatomiche. Di ciò si occupa la fisica delle particelle elementari. Si 
ritiene che l’elettrone sia una particella veramente fondamentale. Tuttavia, la 
moderna fisica delle particelle oggi considera neutrone e protone come com-
poste da altre particelle più fondamentali.

 Tabella 2.1  Proprietà delle tre particelle fondamentali

 Carica elettrica Massa

 SI (C) Atomica SI (g) Atomica (u)a 

Protone +1.6022 ´ 10-19 +1 1.6726 ´ 10-24 1.0073
Neutrone 0 0 1.6749 ´ 10-24 1.0087 
Elettrone -1.6022 ´ 10-19 -1 9.1094 ´ 10-28 0.00054858 
a u è il simbolo SI dell’unità di massa atomica (abbreviata come amu).

 2-4  Gli elementi chimici
Ora che abbiamo acquisito i concetti fondamentali sulla struttura atomica, 
possiamo discutere in modo più approfondito il concetto di elemento chimico.

Tutti gli atomi di un elemento hanno lo stesso numero atomico, Z, e vice-
versa tutti gli atomi con lo stesso numero di protoni sono dello stesso ele-
mento. Gli elementi indicati nell’interno di copertina hanno numeri atomici 
da Z = 1 a Z = 118. Ogni elemento ha un nome e un simbolo distintivo. Il 
simbolo chimico è un’abbreviazione di una o due lettere del nome (spesso 
inglese). La prima lettera (ma mai la seconda) è maiuscola; ad esempio: car-
bonio, C; ossigeno, O; azoto, N; zolfo, S; neon, Ne; silicio, Si. Alcuni elementi 
noti sin dai tempi antichi hanno dei simboli derivati dai loro nomi latini, come 
il ferro, Fe (ferrum) e il piombo, Pb (plumbum). L’elemento sodio ha il simbolo 
Na, dal latino natrium riferito al carbonato di sodio. Il simbolo del potassio è 
K, dal latino kalium riferito al carbonato di potassio. Il simbolo del tungste-
no,W, deriva dal tedesco wolfram. 

Gli elementi successivi all’uranio (Z = 92) non sono presenti in natura e 
debbono essere sintetizzati negli acceleratori di particelle (descritti nel 
Capitolo 25), gli elementi con i numeri atomici più alti sono stati prodotti 
solo in un numero limitato di occasioni e in quantità di pochi atomi alla volta. 

▼
 Le masse di protone e  

neutrone si differenziano a 
livello della quarta cifra  
significativa. Si ritiene invece 
che le cariche del protone e 
dell’elettrone siano  
esattamente uguali in 
valore assoluto (ma opposte 
in segno). Le cariche e le 
masse sono note con un  
livello di precisione molto 
maggiore di quanto indicato 
in tabella. Valori più precisi 
sono riportati nell’interno di 
copertina.

▼
 Tra gli altri simboli atomici 

non basati su nomi inglesi ci 
sono Cu, Ag, Sn, Sb, Au e Hg.
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Unità derivate
Le sette unità elencate in Tabella 1.1 sono le unità SI per le quantità fondamen-
tali di lunghezza, massa, tempo e così via. Molte proprietà si esprimono come 
combinazioni di queste quantità di base. Le unità di queste proprietà si dicono 
derivate. Ad esempio, la velocità è una distanza divisa per il tempo richiesto 
a percorrerla. L’unità di velocità è lunghezza diviso tempo, cioè m/s o m s–1. 
Alcune unità derivate hanno nomi speciali. Per esempio, la combinazione  
kg m–1 s–2 si chiama pascal (Capitolo 6) e la combinazione kg m2 s–2 è detta 
joule (Capitolo 7). Altri esempi sono riportati in Appendice C. Un’importante 
misura che i chimici esprimono con unità derivate è il volume. L’unità 
di volume è (lunghezza)3, e l’unità di volume standard SI è il metro cubo (o 
cubico) (m3). Unità di volume usate più spesso sono il centimetro cubico (cm3) e 
il litro (L). Un litro viene definito come un volume di 1000 cm3, il che vuol dire 
che un millilitro (1 mL) equivale a 1 cm3. Il litro è anche uguale a un decimetro 
cubico (1 dm3). In Figura 1-9 sono indicate diverse unità di volume.

Unità non-SI
Anche se negli Stati Uniti ci si sta abituando sempre più ad esprimere le 
distanze in chilometri e i volumi in litri, la maggior parte delle unità utilizzate 
nella vita di tutti i giorni sono ancora non-SI. Le masse vengono espresse in 
libbre, le dimensioni delle stanze in piedi e così via. In questo libro non use-
remo di norma queste unità non-SI, ma le introdurremo occasionalmente negli 
esempi e negli esercizi di fine capitolo. Quando verranno usate unità non-SI 
vi verranno fornite tutte le relazioni necessarie tra le unità non-SI ed SI, che 
comunque si trovano anche nell’interno di copertina. 

Verifica
Quando t(°C) > -40 °C, la temperatura Fahrenheit è maggiore di quella Celsius. Se la temperatura 
Celsius è minore di -40 °C, allora t(°F) è minore (più negativa di) t(°C) (Fig. 1-8). La Verifica dei Concetti 
1-3 richiede di riflettere sulla relazione tra t(°C) e t(°F). 

ESEMPIO PRATICO A:  Una ricetta in un libro americano consiglia di arrostire un pezzo di carne a 350 °F. 
Quanto vale questa temperatura sulla scala Celsius?

ESEMPIO PRATICO B:  Un particolare radiatore ha una protezione antigelo fino alla temperatura di -22 °C 
Il radiatore resisterà alla temperatura di -15 °F?

Le risposte agli Esempi Pratici sono riportate in Appendice G. 

 1-3 Verifica dei concetti

Esiste una temperatura alla quale °C e °F hanno lo stesso valore? Ci può 
essere più di una temperatura a cui questo accade? Spiegare. 

1-1 VI POTRESTE CHIEDERE...

Perché è così importante attaccare le unità ad un numero?

Nel 1993 la NASA iniziò il programma Mars Surveyor per eseguire una 
serie di missioni di esplorazione su Marte. Nel 1995 vennero program-

mate due missioni, che sarebbero partite a fine 1998 ed inizio 1999. Le missioni 
vennero chiamate Mars Climate Orbiter (MCO) e Mars Polar Lander (MPL). MCO 
venne lanciato l’11 dicembre 1998, MPL il 3 gennaio 1999.

 Figura 1-9  Alcune unità 
metriche di volume a con-
fronto
Il volume più grande, mostra-
to parzialmente, è lo standard 
SI di 1 metro cubo (m3). Un 
cubo di lato 10 cm (1 dm) (in 
blu) ha un volume di 1000 cm3 
(1 dm3) e viene chiamato 1 
litro (1 L). Il cubo più piccolo 
di 1 cm di lato (in rosso) ha un 
volume di 1 cm3 = 1 mL. 

10 cm

10 cm

10 cm1 m3
1 cm3 = 1 mL1 L = 1 dm3
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alla “chimica” che scatta tra due innamorati, alle etichette che dichia-
rano che il contenuto non contiene “additivi chimici”, la chimica ed i 
prodotti chimici sembrano far parte integrante della nostra vita, anche 

se spesso viene considerata in modo negativo. Un’etichetta che sostenga l’as-
senza di prodotti chimici nel cibo non ha senso. Tutti gli alimenti consistono 
interamente di prodotti chimici, anche se “crescono in maniera biologica”. In 
effetti, tutti gli oggetti, a prescindere se viventi o inanimati, sono costituiti sol-
tanto di prodotti chimici e dovremmo iniziare il nostro studio tenendo bene a 
mente questo punto cruciale.

Manipolando i materiali presenti nell’ambiente che lo circondava, l’uomo 
ha sempre praticato la chimica. Tra le prime applicazioni ci sono la smaltatura 
della ceramica, lo sfruttamento dei minerali per produrre metalli, la concia 
delle pelli, la tintura dei tessuti e la preparazione di formaggio, vino, birra 
e sapone. Con l’avanzare della conoscenza, però, i chimici sono diventati in 
grado di decomporre la materia nelle sue più piccole componenti (atomi), 
ricomponendole in materiali che non esistevano in natura e che spesso ave-

Sommario

1-1 Il metodo scientifico

1-2 Proprietà della materia

1-3 Classificazione della materia

1-4 Misura della materia: unità SI 
(metriche)

1-5 Densità e composizione 
percentuale: il loro utilizzo 
nella soluzione dei problemi

1-6 Incertezza nelle misure 
scientifiche

1-7 Cifre significative

Obiettivi

1.1  Descrivere lo scopo ed il 
processo del metodo scien-
tifico.

1.2  Discutere il significato della 
materia e le trasformazioni 
chimiche e fisiche che può 
subire.

1.3  Classificare la materia in 
base ai suoi componenti 
fondamentali (gli atomi) ed 
identificare i tre stati della 
materia.

1.4  Identificare le unità SI di 
lunghezza, massa, tempo, 
temperatura, quantità di 
sostanza, corrente elettrica e 
intensità luminosa.

1.5  Usare la composizione 
percentuale e la relazione 
tra densità, volume e massa 
come fattori di conversione 
per risolvere problemi.

1.6  Saper distinguere la differen-
za tra precisione e accura-
tezza.

1.7  Usare le regole standard 
delle cifre significative per 
determinare il numero di 
cifre significative.

s Un’immagine realizzata con lo Hubble Space Telescope di una nube di idrogeno 
gassoso e di polvere (porzione in basso a destra dell’immagine) che fa parte della 
nebulosa del Cigno (M17). I colori corrispondono alla luce emessa dall’idrogeno 
(verde), dallo zolfo (rosso) e dall’ossigeno (blu). Gli elementi chimici discussi in que-
sto testo sono quelli che si trovano sulla Terra e, presumibilmente, in tutto l’Universo. 

D

La materia:  
sue proprietà e misura 1
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7500 m è una misura con lo scarto di un metro? di 10 m? Se tutti gli zero 
sono significativi, se cioè il valore ha quattro cifre significative, si può scrivere 
7500. m. Cioè, scrivendo un punto decimale che non sarebbe peraltro neces-
sario, indichiamo che tutti gli zero prima del punto hanno significato. Questa 
tecnica non ci aiuta se solo uno o nessuno degli zero è significativo. Il miglior 
approccio allora consiste nell’uso della notazione esponenziale (rivedere l’Ap-
pendice A se necessario). Il coefficiente stabilisce il numero di cifre significa-
tive e la potenza di dieci colloca il punto decimale.

 2 cifre significative 3 cifre significative 4 cifre significative

            7.5 × 103  m                         7.50 × 103 m                       7.500 × 103 m

Cifre significative nei calcoli numerici
Un importante requisito nei calcoli è di non aumentare o diminuire con il 
calcolo la precisione di quantità misurate. Esistono diversi metodi per deter-
minare con quale precisione esprimere i risultati di un calcolo, ma in genere 
basta osservare alcune semplici regole relative alle cifre significative.

Il risultato di una moltiplicazione e/o divisione può contenere solo il numero 
di cifre significative della quantità nota con la precisione più bassa presente 
nel calcolo.

Nella seguente serie di moltiplicazioni per la determinazione del volume di 
un blocco di legno rettangolare, dovremo limitare il numero di cifre significa-
tive del risultato a tre. La Figura 1-12 può aiutarci a capire il perché.

14.79 cm × 12.11 cm × 5.05 cm = 904 cm3

    (4 cifre sig.)    (4 cifre sig.)    (3 cifre sig.)       (3 cifre sig.)

Quando si sommano o si sottraggono numeri la regola da seguire è:

Il risultato dell’addizione e/o sottrazione deve essere espresso con lo stesso 
numero di decimali della quantità con il più basso numero di decimali.

Consideriamo la somma:

15.02 g
9986.0 g

3.518 g

10004.538 g

 Figura 1-11  Determinare 
il numero di cifre significati-
ve in una quantità
La quantità mostrata qui, 
0.004004500, ha sette cifre 
significative. Tutte le cifre di-
verse da zero sono significative, 
come pure gli zero indicati. 

s

 Una regola piu esatta  
relativa alla  
moltiplicazione/divisione 
è che il risultato dovrebbe 
avere circa lo stesso errore 
percentuale, per esempio, 
espresso in parti per cento o 
parti per mille, della quantità 
nota con minor precisione. 
In genere la regola delle 
cifre significative si attiene a 
questo requisito, talvolta no 
(vedi Esercizio 67). 

s

 Nell’addizione o nella 
sottrazione, l’errore assoluto 
nel risultato non può essere 
più basso dell’errore assoluto 
sulla quantità nota con la 
più bassa precisione. Nella 
somma qui a destra, l’errore 
assoluto su una quantità è 
± 0.1 g, quello su un’altra è 
± 0.01 g e quello sulla terza 
è ± 0.001 g. La somma deve 
essere espressa con un errore 
assoluto di ± 0.1 g.

Non significativo:
zero per 

scopi
“cosmetici”

Non significativi:
zero usati solo 

per posizionare il 
punto decimale

Significativi:
tutti gli zero tra

numeri diversi da zero

Significativi:
tutti gli interi

diversi da zero

Significativi:
zero alla fine di un

 numero alla destra del 
punto decimale

0     .     0     0     4     0     0     4     5     0     0
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Riquadri
Equazioni, concetti e regole significative sono evidenziati in riquadri colorati 
per una più agevole identificazione.

Verifica dei concetti
Le Domande di verifica dei concetti (molte delle quali qualitative) sono distri-
buite in tutto il testo. Esse consentono agli studenti di mettere alla prova la com-
prensione dei concetti di base prima di procedere oltre. Le soluzioni complete 
a queste domande si trovano in Appendice F.

Esempi con gli Esempi pratici A e B
Esempi svolti in tutto il testo illustrano come applicare i concetti. In molti 
casi, è inclusa una fotografia o un disegno per aiutare gli studenti a visualiz-
zare il problema. Per incoraggiare gli studenti ad adottare un approccio logico 
alla soluzione dei problemi, gli esempi ora seguono una struttura tripartita 
Analisi-Soluzione-Verifica.

Ad ogni Esempio svolto corrispondono Esempi pratici. Il primo, l’Esempio 
pratico A, permette di applicare il concetto in un problema molto simile all’E-
sempio svolto. Il secondo, l’Esempio pratico B, spesso porta lo studente un passo 
avanti rispetto all’Esempio svolto ed è simile in difficoltà ai problemi al termine 
del capitolo. Le risposte a tutti gli Esempi pratici sono riportate in Appendice E.

 

Glosse a margine
Le glosse a margine aiutano a chiarire i punti importanti.

Note “Tieni presente”
Le note a margine Tieni presente ricordano agli studenti concetti introdotti in 
precedenza che sono importanti per la comprensione dell’argomento che viene 
in quel momento discusso. In alcuni casi, mettono in guardia contro errori 
comuni.

Vi potreste chiedere...
I riquadri Vi potreste chiedere... rispondono a domande che gli studenti spesso 
pongono. Alcuni servono a evitare pregiudizi errati, altri propongono analogie 
o spiegazioni alternative ad un concetto e altri ancora spiegano delle apparenti 
incoerenze nel materiale che gli studenti stanno studiando. Questi argomenti 
possono essere discussi o omessi a discrezione del docente.
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Esempio integrativo
Verso la fine di ogni capitolo viene proposto un Esempio integrativo. Questi 
esempi mostrano agli studenti come collegare diversi concetti del capitolo e di 
capitoli precedenti per risolvere problemi complessi. Ciascun Esempio integra-
tivo è ora accompagnato da un Esempio pratico A e da un Esempio pratico B. 
Le risposte a questi Esempi pratici sono riportate in Appendice E.

Domande ed esercizi di fine capitolo
Ciascun capitolo termina con quattro categorie di domande:

Gli Esercizi sono organizzati in categorie e sono presentati a coppie. Le 
risposte ad alcuni esercizi selezionati (numerati in rosso) sono riportate in 
Appendice E.
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(abbreviato come SI), si basa su sette grandezze di base 
(Tabella 1.1). La massa descrive la quantità di materia. 
Il peso misura la forza di gravità su un oggetto; il peso 
è legato alla massa, ma diverso da essa. Le scale di tem-
peratura usate dai chimici sono le scale Celsius e Kelvin. 
La scala di temperatura Fahrenheit, comunemente usata 
nella vita quotidiana negli Stati Uniti, viene usata solo per 
alcune applicazioni industriali. Le tre scale di temperatura 
sono correlate algebricamente (Fig. 1-8).

1-5 Densità e composizione percentuale: loro 
uso nella soluzione dei problemi—Massa e volume 
sono proprietà estensive; esse dipendono dalla quantità 
di materia in un campione. La densità, il rapporto tra la 
massa di un campione ed il suo volume, è una proprietà 
intensiva, una proprietà indipendente dalla quantità di 
materia campionata. La densità si usa come fattore di con-
versione in molti calcoli.

1-6 Incertezze nelle misure scientifiche—Le mi-
sure sono soggette ad errori sistematici e casuali. Quando 
si fa una serie di misure, il grado con cui le misure sono 
in accordo l’una con l’altra è nota come precisione della 
misura, mentre il grado con cui la misura è in accordo con 
il reale valore si chiama accuratezza della misura.

1-7 Cifre significative—L’uso appropriato delle cifre 
significative è importante perché evita la suggestione 
che quando si esegue un calcolo il grado di precisione 
del risultato possa essere più alto rispetto a quello delle 
quantità misurate che si usano nel calcolo. La precisione 
di un risultato non può essere maggiore della precisione 
dei numeri usati nel calcolo. Oltre a riportare il numero 
corretto di cifre significative in una quantità calcolata, è 
importante conoscere le regole per arrotondare i risultati 
numerici. 

Esempio integrativo
Si consideri un blocco esagonale di legno di 58.35 g che ha lato di 5.00 cm ed è spesso 1.25 cm, con un foro da 2.50 cm di 
diametro al suo centro. Vengono anche date le densità dei liquidi esano (d = 0.667 g/mL) e decano (d = 0.845 g/mL). 
Si assuma che la densità di una miscela di due liquidi sia una funzione lineare della composizione percentuale in volume 
della soluzione. Determinare la percentuale in volume di esano richiesta nella soluzione perché il blocco esagonale di 
legno galeggi appena sulla soluzione.

Analisi
Il primo obiettivo è determinare la densità del blocco di legno, d = m/V. Viene data la massa, quindi il calcolo critico è 
quello del volume. La chiave per calcolare il volume è riconoscere che il volume del blocco è la differenza tra due volumi: 
il volume del blocco in cui non ci sono buchi meno il volume del foro cilindrico. Il secondo obiettivo è scrivere una  
semplice equazione che metta in relazione la densità con la composizione percentuale in volume della soluzione liquida 
e quindi risolvere quell’equazione per trovare la percentuale in volume di esano che dia una soluzione di densità uguale 
alla densità calcolata per il legno.

Soluzione
Il blocco solido esagonale può essere diviso in sei blocchi più pic-
coli, ciascuno con un triangolo equilatero di base, l, ed altezza, h. 
L’area del triangolo è data dalla formula

Viene data solo la base, l, che vale 5.00 cm. Per esprimere h 
in termini di l, usiamo il teorema di Pitagora sul triangolo  
illustrato a destra, ottenendo a2 + b2 = c2 ,, che si riarrangia come 
a2 = c2 − b2.

Ora, l’area di uno dei sei triangoli è

A = 1
2

(base altezza) = 1
2

l h

h2 = l2 l
2( )2 = l2 l2

4
= 3l2

4
 e

A= 1
2
× l× 3

2
× l= 3

4
× l2

2.50 cm

h

l

l

1.25 cm

5.00 cm
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 Esercizi ♦ 679

ESEMPIO PRATICO A:  L’acqua e il fenolo sono solo parzialmente miscibili a temperature inferiori a 66.8 °C. In una 
miscela preparata a 29.6 °C da 50.0 g di acqua e 50.0 g di fenolo, si ottengono 32.8 g di una fase costituita da 92.50% di 
acqua e 7.50% di fenolo, in massa, che è una soluzione satura di fenolo in acqua. Qual è la massa percentuale di acqua 
nella seconda fase, una soluzione satura di acqua in fenolo? Qual è la frazione molare del fenolo nella miscela alle tem-
perature al di sopra dei 66.8 °C?

ESEMPIO PRATICO B:  Alla temperatura costante di 25 °C una corrente di aria secca viene fatta passare in acqua 
pura e poi in un tubo essiccante D1, poi attraverso una soluzione 1.00 m di saccarosio, ed un altro tubo essiccante D2. 
Dopo l’esperimento, D1 è aumentato di 11.7458 g in massa e D2 di 11.5057 g. Dato che la tensione di vapore dell’acqua è 
23.76 mmHg a 25.00 °C: (a) qual è l’abbassamento della tensione di vapore nella soluzione 1.00 m di saccarosio? (b) Qual 
era l’abbassamento della tensione di vapore previsto?

Esercizi
Miscele omogenee ed eterogenee
 1. Quale delle seguenti specie si ritiene sia la più solu-

bile in acqua e perché? C10H8(s), NH2OH(s), C6H6(l), 
CaCO3(s).

 2. Quale delle seguenti specie si ritiene sia moderata-
mente solubile sia in acqua che in benzene [C6H6(l)] 
e perché? (a) 1-butanolo, CH3CH2CH2CH2OH; (b) 
naftalene, C10H8; (c) esano, C6H14; (d) NaCl(s).

 3. Le sostanze che si sciolgono in acqua in genere non 
si sciolgono in benzene. Tuttavia, alcune sostanze 
sono moderatamente solubili in entrambi i solventi, 
come una delle seguenti sostanze. Quale pensate sia 
e perché?

(b) Alcol salicilico
(un anestetico locale)

(c) Difenile
(un agente per favorire

il trasferimento di calore)

(d) Acido idrossiacetico
 (usato nella tintura

dei tessuti)

(a) para-diclorobenzene
(un antitarme)

H O

H

HO C

OH

CH2OH

C OH

ClCl

 4. Alcune vitamine sono solubili in acqua, altre nei 
grassi (i grassi sono sostanze le cui molecole conten-
gono lunghe catene idrocarburiche). Qui sotto sono 
riportate le formule di struttura di due vitamine. Una 
di esse è solubile in acqua e l’altra nei grassi. Indicare 
quale è solubile in acqua e quale nei grassi e spiegare 
il ragionamento seguito.

H3C

O

CH3

C

HO

H

H

H

C

Vitamina E

C

CC

OH

H

OH

OH

O

C

H

H H

H

C

C
C

C

C
C

C

C
C

CH3

HO

O

CH3

CH3(CH2CH2CH2

CH3

CH)3

Vitamina C

 5. Due delle sostanze elencate qui sotto sono molto solu-
bili in acqua; due sono solo leggermente solubili in 
acqua; e due sono insolubili in acqua. Indicare quale 
situazione c’è da aspettarsi per ciascuna di esse.

 (a) iodoformio, CHI3 

 (b) acido benzoico, C

O

OH

 (c) acido formico, C

O

OHH

 (d) 1-butanolo, CH3CH2CH2CH2OH

 (e) clorobenzene, Cl

 (f) glicol propilenico, CH3CH(OH)CH2OH
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 Sommario ♦ 59

Ora, convertiamo da g K a mol K,

? mol K= 0.371 g K× 1 mol K
39.10 g K

= 9.49×10−3 mol K

e quindi da mol K a atomi K.

? atomi  K = 9.49 10 3  mol K 6.022 1023  atomi  K
1 mol K

= 5.71 1021 atomi K

Infine, convertiamo da atomi K a atomi 40K.

? atomi 40K = 5.71 1021 atomi  K
0.012 atomi 40K

100 atomi  K
= 6.9 1017 atomi 40K

Verifica
Il risultato finale viene arrotondato a due cifre significative perché la quantità nota con meno precisione 
nei calcoli, l’abbondanza percentuale naturale di 40K, ha due cifre significative. È possibile combinare i 
passaggi precedenti in un unico calcolo.

? atomi 40K = 225 mL latte
1.65 mg K
1 mL latte

1 g K
1000 mg K

1 mol K
39.10 g K

6.022 1023  atomi K
1 mol K

0.012 atomi 40K
100 atomi  K

= 6.9 1017 atomi 40K

ESEMPIO PRATICO A:  Quanti atomi di Pb sono presenti in un piccolo pezzo di piombo con un volume di 
0.105 cm3? La densità del piombo vale 11.34 g/cm3.

ESEMPIO PRATICO B:  Il renio-187 è un isotopo radioattivo che può essere usato per determinare l’età dei 
meteoriti. Un campione di 0.100 mg di Re contiene 2.02 ´ 1017 atomi di 187Re. Qual è l’abbondanza per-
centuale del renio-187 nel campione?

Sommario
2-1 Le prime scoperte in chimica e la teoria ato-
mica—La chimica moderna ebbe inizio con le scoperte 
del XVIII secolo che portarono alla formulazione della 
legge di conservazione della massa e della legge di com-
posizione costante (delle proporzioni definite). Queste 
scoperte portarono alla teoria atomica di Dalton: che la 
materia è composta di particelle indistruttibili dette atomi, 
che tutti gli atomi di un elemento sono identici tra loro ma 
diversi dagli atomi di tutti gli altri elementi, che i compo-
sti chimici sono combinazioni di atomi di diversi elementi. 
Sulla base della sua teoria, Dalton propose un’altra legge 
della combinazione chimica, la legge delle proporzioni 
multiple.

2-2 Gli elettroni ed altre scoperte in fisica ato-
mica—Le prime informazioni sulla struttura degli atomi 
giunsero con la scoperta e la caratterizzazione dei raggi 
catodici (elettroni). Gli esperimenti chiave furono quelli 
con cui si stabilirono il rapporto massa-su-carica (Fig. 

2-7) e la carica di un elettrone (Fig. 2-8). Nel corso della 
ricerca sui raggi catodici si fecero anche due altre impor-
tanti scoperte, quella dei raggi X e della radioattività. I tipi 
principali di radiazione emessa dalle sostanze radioattive 
sono le particelle alfa (a), le particelle beta (b) e i raggi 
gamma (g) (Fig. 2-10).

2-3 L’atomo nucleare—Gli studi sulla diffusione 
delle particelle a da parti di sottili lamine metalliche (Fig. 
2-11) portarono al concetto di atomo nucleare: un minu-
scolo, ma pesante, nucleo carico positivamente circondato 
da leggeri elettroni carichi negativamente (Fig. 2-12). Una 
descrizione più completa del nucleo fu resa possibile gra-
zie alla scoperta di protoni e neutroni. Un singolo atomo 
viene caratterizzato in termini del suo numero atomico 
(numero di protoni) Z e del suo numero di massa, A. La 
differenza, A - Z, è il numero di neutroni. Le masse degli 
atomi e delle parti che li compongono sono espresse in 
unità di massa atomica (u).
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Sommario
Ogni capitolo viene chiuso da un Sommario. Il Sommario è organizzato secondo 
i titoli dei paragrafi del capitolo e incorpora le parole chiave in grassetto.

404 ♦ Capitolo 9 | I gas

Diffusione ed effusione dei gas
 81. Se 0.00484 mol di N2O(g) effondono attraverso un foro 

in un certo periodo di tempo, quanto NO2(g) effonde-
rebbe nello stesso periodo di tempo nelle stesse condi-
zioni?

 82. Un campione di N2(g) effonde attraverso un sottile 
foro in 38 s. Quale dovrebbe essere la massa molare 
di un gas che richiede 64 s per effondere nelle stesse 
condizioni? 

 83. Quali sono i rapporti delle velocità di diffusione delle 
seguenti coppie di gas? (a) N2 e O2; (b) H2O e D2O (D = 
deuterio, cioè, 12H); (c) 14CO2 12CO2; (d) 235UF6 e 238UF6?

 84. Quale delle seguenti visualizzazioni meglio rappre-
senta la distribuzione di molecole O2 ed SO2 vicino 
ad un orifizio qualche tempo dopo che si è avuta effu-
sione nella direzione indicata dalla freccia? Le condi-
zioni iniziali erano di un numero uguale di molecole 
di O2 (•) e di SO2 (•). Spiegare.

 85. Ci vogliono 22 ore perché un pallone pieno di neon 
riduca il suo volume  STP fino a metà del suo volume 
originario. Se lo stesso pallone fosse stato riempito di 
elio, quanto ci sarebbe voluto perché esso si riducesse 
a metà del suo volume iniziale a STP?

 86. La massa molare del radon gassoso fu stimata per la 
prima volta confrontandone la velocità di diffusione 
con quella del vapore di mercurio, Hg(g). Qual è la 
massa molare del radon, se il vapore di mercurio dif-
fonde 1.082 volte più velocemente del radon? Assumere 
che valga la legge della diffusione di Graham.

Gas non ideali
 87. Fate riferimento all’Esempio 9-17. Ricalcolate la pres-

sione di Cl2(g), usando sia l’equazione del gas ideale 
che l’equazione di van der Waals per i dati forniti, alle 
seguenti temperature: (a) 100 °C (b) 200 °C (c) 400 °C 
Da questi risultati, confermate l’asserzione che un gas 
tende ad avere un comportamento ideale più alle alte 
che alle basse temperature.

 88. Usate sia l’equazione del gas ideale che l’equazione 
di van der Waals per calcolare la pressione esercitata 
da 1.50 mol di SO2 confinata a 298 K in un volume 
di (a) 100.0 L, (b) 50.0 L, (c) 20.0 L, (d) 10.0 L. In quali 
di queste condizioni la pressione calcolata con l’e-
quazione del gas ideale è a pochi punti percentuali 
da quella calcolata con l’equazione di van der Waals? 
Usare i valori di a e b della Tabella 9.5.

 89. Usare il valore della costante b di van der Waals per 
He(g), dato in Tabella 9.5, per stimare il raggio, r, di 
un singolo atomo di elio. Esprimere la risposta in 
picometri. [Suggerimento: il volume di una sfera di 
raggio r è 4 pr3/3.]

 90. (a) Usare il valore della costante b di van der Waals 
per CH4(g),  dato in Tabella 9.5, per stimare il rag-
gio, r, di una molecola di CH4 (vedi Esercizio 89). 
Com’è la stima del raggio così ottenuta al confronto 
del valore r = 228 pm, ottenuto sperimentalmente da 
un’analisi della struttura del metano solido? (b) La 
densità del CH4(g) è 66.02 g mL-1 a 100 bar e 325 K. 
Qual è il valore del fattore di comprimibilità a questa 
temperatura e pressione?

Esercizi integrativi ed avanzati
 91. Spiegate perché è necessario includere la densità di 

Hg(l) ed il valore dell’accelerazione di gravità, g, in 
una definizione precisa dell’atmosfera standard di 
pressione.

 92. Assumere le seguenti condizioni per i punti A, B e C 
nel grafico di Figura 9-7. (A) 10.0 mL a 400 K; (B) 20.0 
mL a 400 K; (C) 40.0 mL a 400 K. Usate la legge di 
Charles per calcolare il volume di ogni gas a 0, –100, 
–200, –250 e –270 °C; e dimostrate che il volume di 
ciascun gas diventa zero a –273.15 °C.

 93. Si consideri il disegno qui sotto. Il disegno “iniziale” 
illustra sia a livello macroscopico che molecolare 
una condizione iniziale: 1 mole di gas a 273 K e 1.00 
bar. Il secondo disegno mostra la condizione finale. 
Aggiungete i dettagli per presentare la condizione 
finale dopo ognuno dei seguenti cambiamenti:

 (a) La pressione è cambiata a 250 mmHg, mante-
nendo la temperatura standard.

 (b) La temperatura è portata a 140 K mantenendo la 
pressione standard.

 (c) La pressione viene portata a 0.5 bar e la tempera-
tura a 550 K.

 (d) Si introducono altre 0.5 moli di gas, la tempera-
tura è portata a 135 °C e la pressione a 2.25 bar.

Iniziale Finale

(a) (b) (c) (d)
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686 ♦ Capitolo 14 | Le soluzioni e le loro proprietà fisiche

 109. La concentrazione di N2 nell’oceano a 25 °C è mM.
La costante della legge di Henry per N2 è 0.61 ´ 10-3

mol L-1 atm-1. Calcolare la massa di N2 in un litro di
acqua oceanica. Calcolare la pressione parziale di N2
nell’atmosfera.

 110. Una soluzione contiene 750 g di etanolo e 85.0 g di
saccarosio (180 g mol-1). Il volume della soluzione è
810.0 mL. Determinare
(a) la densità della soluzione
(b) la percentuale di saccarosio nella soluzione
(c) la frazione molare del saccarosio
(d) la molalità della soluzione
(e) la molarità della soluzione

 111. Che volume di glicole etilenico (HOCH2CH2OH, den-
sità = 1.12 g mL-1) deve essere aggiunto a 20.0 L d’ac-
qua (Kf = 1.86 °C kg mol-1) per produrre una solu-
zione che congela a -10 °C?

 112. Nella figura qui sotto, i rettangoli vuoti rappresen-
tano molecole di solvente, quelli pieni rappresen-
tano molecole di soluto.

Gas

Solvente Soluto

Soluzione

(a) Qual è la frazione molare di soluto nella fase
liquida?
(b) Quale componente ha la maggior tensione di
vapore?
(c) Qual è la percentuale di soluto nel vapore?

Problemi speciali
 113. La cinnamaldeide è il principale costituente

dell’olio di cinnamono che si ottiene da virgulti e
foglie dell’albero di cinnamono, che cresce nelle
regioni tropicali. È usato per insaporire i cibi, nei
profumi ed in cosmetica. Il punto di ebollizione
normale della cinnamaldeide, C6H5CH=CHCHO, 
è 246.0 °C ma a questa temperatura inizia a decom-
porsi. Non può quindi essere purificata con una 
normale distillazione. Si usa invece il metodo della 
distillazione in corrente di vapore. Una miscela ete-
rogenea di cinnamaldeide ed acqua viene riscaldata 
finché la somma delle tensioni di vapore dei due 
liquidi è uguale alla pressione barometrica. A questo 
punto la temperatura rimane costante ed il liquido 
evapora. La miscela dei vapori condensa a produrre 
due liquidi non miscibili, praticamente acqua e cin-
namaldeide pura. Si danno le seguenti tensioni di 
vapore della cinnamaldeide: 1 mmHg a 76.1 °C; 5 
mmHg a 105.8 °C; 10 mmHg a 120.0 °C. Le tensioni 
di vapore dell’acqua sono date in Tabella 10.5.
(a) Qual è la temperatura approssimata alla quale
avviene la distillazione in corrente di vapore?
(b) La proporzione dei due liquidi condensati dalla
fase vapore è indipendente dalla composizione della
miscela in ebollizione, finché entrambi i liquidi sono
presenti. Spiegare perché.
(c) Quale dei due liquidi, acqua e cinnamaldeide, con-
densa in quantità maggiore, come massa? Spiegare.

 114. Il diagramma di fase qui mostrato si riferisce alle
miscele di HCl ed H2O alla pressione di 1 atm. La
curva rossa rappresenta il punto di ebollizione nor-
male di soluzioni di HCl(aq) di varie frazioni molari,
la curva blu la composizione dei vapori in equilibrio
con il liquido che bolle.
(a) Quando una soluzione con xHCl = 0.50 inizia a
bollire, il vapore avrà una frazione molare di HCl
minore, uguale o maggiore di 0.5? Spiegare.
(b) Quando bolle un liquido puro non c’è cambia-
mento di composizione. Tuttavia, quando una solu-
zione di HCl(aq) bolle in un recipiente aperto, la
composizione cambia. Spiegare perché.

(c) Una particolare soluzione (l’azeotropo) è un’ec-
cezione alla regola stabilita in (b); ovvero la composi-
zione rimane immutata durante l’ebollizione. Quali
sono le composizioni approssimate e la temperatura
a questo punto?
(d) Un campione di 5.00 mL dell’azeotropo (d = 1.099 
g/mL) richiede 30.32 mL di una soluzione 1.006 M
di NaOH in una titolazione acido-base. Usare que-
sti dati per determinare un valore più preciso della
composizione dell’azeotropo, espressa come fra-
zione molare di HCl.

 115. L’attrezzatura di laboratorio sotto illustrata è detta
essiccatore. Lo si può usare per mantenere un’umi-
dità relativamente costante in uno spazio chiuso. Il
materiale usato per controllare l’umidità relativa è
posto nella sezione inferiore e la sostanza di cui si
deve controllare l’umidità relativa è posta sulla piat-
taforma del contenitore.
(a) Se il materiale nella sezione inferiore è una solu-
zione satura di NaCl(aq) in contatto con NaCl(s),
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Gli Esercizi integrativi ed avanzati sono più avanzati degli Esercizi che li 
precedono. Non sono raggruppati per argomento o tipo. Essi integrano il 
materiale dei paragrafi del capitolo e talvolta sono attinenti a più di un capi-
tolo. In alcuni casi introducono concetti nuovi o ne approfondiscono alcuni 
presentati nel testo. Le risposte agli esercizi integrativi e avanzati numerati 
in rosso si trovano in Appendice E. 

I Problemi speciali richiedono un livello più alto di abilità per essere risolti. 
Alcuni riguardano esperimenti classici; alcuni richiedono di interpretare dati o 
grafici; altri suggeriscono tecniche alternative di risoluzione dei problemi; alcuni 
infine introducono materiale nuovo. Questi problemi sono una risorsa che si 
può usare in molti modi: per la discussione in classe, come compiti per casa o 
per favorire il lavoro di gruppo. Le risposte ad alcuni problemi selezionati, il cui 
numero è stampato in rosso, sono riportate in Appendice E.
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xx  ♦  Prefazione

Gli Esercizi di auto-verifica sono progettati per aiutare gli studenti a ripassare 
e per prepararli ad alcuni tipi di domande che potrebbero trovare in quiz ed 
esami. Gli studenti possono usare queste domande per decidere se sono pronti 
per procedere al capitolo successivo o se è il caso di lavorare ancora un po’ ai 
concetti del capitolo.

 Esercizi di auto-verifica ♦ 515

Esercizi di auto-verifica
 77. Per le seguenti coppie di orbitali molecolari, indicare 

quello che si prevede abbia un’energia minore.
  (a) s1s o σ1s*   (b) s2s o s2p
  (c) σ1s*  o s2s  (d) s2s o σ2p*

 78. Abbinare gli atomi centrali di ciascuna delle seguenti 
specie a uno di questi schemi di ibridazione: sp, sp2, 
sp3, sp3d e sp3d2.

  (a) PF6
-  (b) COS  (c) SiCl4

  (d) NO3
-  (e) AsF5

 79. Quale dei seguenti elementi NON contiene legami p 
delocalizzati? 

  (a) anione acetato 
  (b) anione carbonato 
  (c) acido nitrico 
  (d) acido nitroso
  (e) ozono
 80. Una molecola nella quale l’atomo centrale usa orbitali 

ibridi sp2 per formare legami covalenti è: (a) PCl5; (b) 
N2; (c) SO2; (d) He2.

 81. Quale definizione definisce meglio l’angolo di legame 
in H2Se? (a) Compreso tra 109° e 120°; (b) minore 
rispetto a quello in H2S; (c) minore rispetto a quello in 
H2S, ma non minore di 90°; (d) minore di 90°.

 82. Lo schema di ibridizzazione dell’atomo centrale 
include un contributo di un orbitale d in (a) I3

-; (b) PCl3; 
(c) NO3

-; (d) H2Se.
 83. Tra le seguenti, la specie con ordine di legame 1 è:  

(a) H2
+; (b) Li2; (c) He2; (d) H2

-.
 84. Lo schema di ibridizzazione di Xe in XeF2 è: (a) sp; 

(b) sp3; (c) sp3d; (d) sp3d2.
 85. Si trovano orbitali molecolari delocalizzati in: (a) H2; 

(b) HS-; (c) CH4; (d) CO3
2-.

 86. Spiegare perché la struttura molecolare di BF3 non 
può essere adeguatamente descritta con sovrapposi-
zioni di orbitali s e p puri.

 87. Perché l’ibridizzazione sp3d non spiega il legame nella 
molecola BrF5? Quale schema di ibridizzazione fun-
ziona? Spiegare.

 88. Qual è il numero totale di (a) legami s e (b) legami p 
nella molecola CH3NCO?

 89. Quali delle seguenti specie sono paramagnetiche? 
(a) B2; (b) B2

-; (c) B2
+. Quale specie ha il legame più 

forte?

 90. Usare la configurazione degli orbitali molecolari di 
valenza per determinare quale delle seguenti specie 
avrà la più bassa energia di ionizzazione: (a) C2

+; (b) 
C2; (c) C2

-.
 91. Usare la configurazione degli orbitali molecolari di 

valenza per determinare quale delle seguenti specie 
avrà la più grande affinità elettronica: (a) C2

+; (b) Be2; 
(c) F2; (d) B2

+.
 92. Quale delle seguenti molecole diatomiche avrà la più 

grande energia di legame: Li2 o C2? Spiegare.
 93. Per ciascuno dei seguenti ioni o molecole, decidere se 

si possa descrivere meglio la struttura con una singola 
struttura di Lewis o con delle strutture di risonanza. 
(a) C2O4

2-; (b) H2CO; (c) NO3
-.

 94. Disegnare le strutture di Lewis degli ioni NO2
- e 

NO2
+ e determinare quale sia la geometria più pro-

babile di ciascuno di essi usando la teoria VSEPR. Che 
differenza c’è tra l’ibridizzazione di N in queste due 
specie?

 95. In quale delle seguenti specie l’atomo centrale è ibri-
dizzato sp? (a) BeCl2; (b) BCl3; (c) CCl4; (d) NCl3;  
(e) nessuna delle precedenti.

 96. Quale dei concetti seguenti si può usare per spiegare 
perché tutte le distanze e gli angoli di legame nel 
metano, CH4, sono uguali? (a) risonanza; (b) delo-
calizzazione degli elettroni; (c) polarità dei legami;  
(d) elettronegatività; (e) ibridizzazione degli orbitali.

 97. Secondo la teoria degli orbitali molecolari, lo ione O2
2- 

ha: (a) due elettroni spaiati; (b) un ordine di legame 
pari a due; (c) il suo elettrone a maggior energia in un 
orbitale s*; (d) nessun elettrone 2s; (e) tutte le prece-
denti.

 98. Qual è l’angolo tra gli orbitali ibridi ottenuti combi-
nando l’orbitale 2s e due orbitali 2p di un atomo? (a) 
90°; (b) 120°; (c) 180°; (d) 109.5°; (e) nessuna di queste.

 99. Considerare la molecola con la seguente struttura di 
Lewis.

S

ON Ca Cb H

  (a) Quanti legami s e p ci sono?
  (b) Qual è lo schema di ibridizzazione appropriato 

per Ca, Cb e O?

molecolari? Per tali combinazioni, etichettare l’orbi-
tale molecolare risultante come s o p.

px py

(a)

(b)

(c) (d)

(e)

z

y

x

px s

pz pz pz −pz

dxz px

px py

(a)

(b)

(c) (d)

(e)

z

y

x

px s

pz pz pz 2pz

dxz px

 76. Qual è l’ibridazione di Xe in XeF3
+?
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Appendici
Al termine del libro ci sono delle Appendici che forniscono informazioni 
importanti:

L’Appendice A riprende succintamente alcuni concetti di base sulle Operazioni 
matematiche.
L’Appendice B descrive concisamente Alcuni concetti fisici di base.
L’Appendice C riassume le convenzioni delle Unità SI.
L’Appendice D contiene 5 utili Tabelle di dati, tra cui la nuova Tabella D.5 
Masse isotopiche e loro abbondanze.
L’Appendice E dà le Risposte ai problemi pratici e a esercizi selezionati.
L’Appendice F dà le Risposte alle domande di verifica dei concetti.

Per un agile riferimento, nella copertina interna ci sono la Tavola periodica e 
una tabella degli elementi.
Al termine del libro sono presentati anche Selezione di costanti fisiche, 
Alcuni comuni fattori di conversione, Alcune utili formule geometriche e 
Collocazioni di dati importanti e di altre informazioni utili.
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nel testo, a meno che non vi troviate in un laboratorio adeguato e sotto super-
visione di un esperto. 
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Kaan Keçeci, İstanbul Medeniyet Üniversitesi
Kristján Matthíasson, University of Iceland
Lubomira Tosheva, Manchester Metropolitan University
Nor Saadah Mohd Yusof, Universiti Malaya

Revisori
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