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Questa introduzione è dedicata allo studente che sta per iniziare lo studio di una disciplina come la
Chimica che viene considerata spesso complessa ed ostica.

Senza volere entrare nel dettaglio ed evitando una presentazione esclusivamente storiografica della di-
sciplina (si rimanda per questo il lettore interessato a testi di “Storia della Chimica”), è importante che lo
studente, prima di affrontare lo studio di principi fondamentali, leggi e modelli, capisca come e perché sia
nata la Chimica e soprattutto cosa rappresenti nel panorama delle discipline scientifiche moderne, abbia
cioè cognizione del suo immenso contributo allo sviluppo della società. Questo lo aiuterà ad avere nei con-
fronti della disciplina un atteggiamento positivo e a capire che i suoi sforzi saranno finalizzati, in definitiva,
verso una comprensione migliore della realtà che lo circonda.

L’etimologia della parola “Chimica” è molto incerta; infatti, fra le tante ipotesi, una ipotizza che essa
potrebbe derivare dal termine greco ceVw, versare, un’altra dalla parola kema, un libro sui segreti dell’arte
egizia. Nello stesso termine “Chimica”, quindi, aleggia un alone di mistero e le origini della disciplina ven-
gono spesso considerate esoteriche. Si tende a considerare come “infanzia” della Chimica il periodo che va
dalla seconda metà del 1500 alla fine del 1700, durante il quale lo studio della natura fu affidato all’alchi-
mia. Ma la figura dell’alchimista, più che a quella di uno scienziato moderno, può essere ricondotta a
quella di un “mago naturale”.

Infatti gli obiettivi dell’alchimista, cioè la trasformazione dei metalli vili in oro e la scoperta di medicine
utili per guarire ogni malattia, devono essere interpretati più in senso filosofico-esoterico che prettamente
scientifico.

La tradizione sperimentale, che era del tutto assente nelle pratiche degli alchimisti, si affermò soltanto
con la nascita della scienza moderna, cioè a partire da Lavoisier che, a ragione, viene chiamato il “padre
della Chimica”.

Nel Capitolo 1 di questo libro, il lettore si renderà conto della straordinaria novità introdotta dallo
scienziato francese nello studio dei fatti sperimentali.

La Chimica, quindi, è una scienza giovanissima rispetto ad altre discipline quali ad esempio la Medi-
cina, la Biologia, la Fisica. È da tenere presente, però, che nel breve volgere di un paio di secoli, si è accu-
mulato un numero enorme di conoscenze grazie alla interazione proficua con le altre scienze ed oggi è ne-
cessario suddividere il sapere chimico in aree sempre più specialistiche e differenziate l’una dall’altra.

Alla luce del nuovo ordinamento degli studi universitari (laurea, laurea specialistica, dottorato, ma-
ster), si è voluto scrivere un libro senza particolari caratterizzazioni che possa servire agli studenti di tutti
i corsi di studio in cui sono presenti uno o due moduli di Chimica.

Nel libro saranno presentati leggi, principi e concetti riguardanti la cosiddetta “Chimica generale”,
cioè comuni ed applicabili a qualsiasi branca della Chimica. Fra i molti argomenti trattati alcuni riguarde-
ranno la Chimica inorganica (si interessa dello studio sistematico di tutti gli elementi e composti ad ecce-
zione di quelli formati dall’atomo di carbonio), la Chimica organica (si interessa dello studio sistematico
dei numerosissimi composti formati dal carbonio con altri elementi come ad esempio idrogeno, ossigeno
ed azoto), la Chimica biologica (si interessa principalmente dello studio delle molecole organiche che co-
stituiscono gli organismi viventi) e qualche breve cenno di Chimica ambientale (si interessa dello studio
delle reazioni chimiche coinvolte nei cicli naturali, di quei fattori esterni antropici che possono alterarli e
dei metodi chimici e delle tecnologie usate per bonificare l’ambiente).

Ricordiamo che la Chimica è una disciplina il cui principale obiettivo è la conoscenza, anche da un
punto di vista microscopico, della natura che ci circonda, molto varia e differenziata. La Chimica dà una
risposta ad alcuni dei “perché” che l’uomo si pone: ad esempio può spiegarci il perché della formazione di
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alcune sostanze e di alcuni materiali o può aiutarci a prevedere, studiandone anche la velocità, se certi pro-
cessi (“trasformazioni della materia”) avvengono spontaneamente o no.

La Chimica è una disciplina altamente formativa che ci fornisce una chiave per aprire però solo parzial-
mente le porte di una realtà naturale in cui esistono complesse e immutabili leggi, l’origine delle quali esula
spesso dalle limitate capacità dell’intelletto umano.

Un sentito ringraziamento va all’amico e collega Prof. Agatino Di Paola che ha contribuito alla prepa-
razione di alcuni dei capitoli più significativi di questo volume, agli amici e colleghi Prof. Vincenzo Augu-
gliaro, Prof. Maurizio Bruno, Prof. Maria Domenica Grillone, Ing. Giuseppe Marcì, Prof. Amedeo Bo-
nelli, Prof. Jan Kas̆par, Dr. Francesco Recupero, Dr. Elisa García-López e Ing. Maurizio Addamo, per i
molti suggerimenti e per l’aiuto prestato.

Infine invitiamo i colleghi e gli studenti a segnalarci eventuali imprecisioni o errori in questa edizione
del libro.

Palermo 9 gennaio 2002
Leonardo Palmisano

Mario Schiavello

Dopo il buon successo ottenuto dal libro nella sua prima edizione e nelle ristampe successive, presen-
tiamo la nuova edizione che è nata dopo i suggerimenti ricevuti da molti colleghi e studenti che hanno
adottato il testo. A tutti va il nostro sentito ringraziamento con la consapevolezza che l’aggiornamento con-
tinuo per un libro didattico è essenziale. Nella nuova versione sono stati inseriti alcuni argomenti che si
trovavano come approfondimenti nel CD allegato al libro. È stato aumentato anche il numero degli eser-
cizi, alcuni dei quali erano già presenti nella versione in lingua spagnola. La tavola periodica, inoltre, è stata
aggiornata alla luce delle ultime decisioni prese dalla IUPAC. Ovviamente il libro deve essere usato da do-
centi e discenti in relazione alle proprie esigenze didattiche ed al numero di crediti a disposizione. Alcuni
argomenti possono essere trascurati ed altri ulteriormente approfonditi, ma generalmente il testo è auto-
sufficiente almeno per i corsi introduttivi alla Chimica. 

Nel caso di corsi di laurea in cui l’insegnamento della Chimica venga ripreso in anni successivi al primo
o nella laurea specialistica, il libro può essere riutilizzato proponendo agli studenti argomenti e/o ap-
profondimenti che non era stato possibile svolgere nel corso del primo anno.

Un nostro sentito ringraziamento va all’Editore per la sensibilità mostrata nel recepire le indicazioni
degli autori e a tutti i suoi collaboratori per l’attenzione e la professionalità dimostrata. Tra essi uno spe-
ciale “grazie” va a Luca Gullo, Lorena Merchione, Dora Soricelli e all’Ing. Maurizio Addamo che ha dato
un contributo essenziale nella revisione delle bozze.

Palermo 5 giugno 2006
Leonardo Palmisano

Mario Schiavello

Questa terza edizione del libro contiene alcune differenze rispetto alla seconda, ma mantiene assoluta-
mente l’impostazione delle prime edizioni che hanno avuto successo tra i docenti che preferiscono un ap-
proccio didattico più “europeo” rispetto a quello “americano”. Oltre alla correzione di alcune impreci-
sioni ed errori tipografici, sono stati inseriti alcuni inserti e frasi con l’obiettivo di migliorare la chiarezza
espositiva, seguendo i consigli di colleghi e studenti che numerosi ci hanno contattato e che ringraziamo di
cuore. Infine circa duecento esercizi di ricapitolazione con risposta sono stati aggiunti alla fine del libro.
Un ringraziamento a tutta la redazione dell’EdiSES che ha collaborato in modo esemplare per rendere l’o-
pera più gradevole e moderna dal punto di vista tipografico, e all’Ing. Giuseppe Marcì che ha aiutato nel-
l’opera di revisione e nella preparazione degli esercizi.

Palermo 10 giugno 2009
Leonardo Palmisano

Il 20 luglio 2009 il maestro e amico Mario Schiavello ci ha lasciato. Il ricordo di Lui e della sua opera,
ma soprattutto il suo sorriso e la sua modestia, mi accompagneranno sempre.

Leonardo Palmisano
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Introduzione v

Siamo giunti alla quarta edizione del libro che ha continuato a raccogliere lusinghieri apprezzamenti da
parte di docenti e studenti. In questa edizione ho raccolto suggerimenti e richieste di correzioni di alcuni
errori tipografici ed è stata apportata qualche piccola implementazione ad alcuni argomenti. Inoltre, sono
stati inseriti altri esercizi nell’ottica di rendere il libro onnicomprensivo per i corsi del 1° anno.

Ringrazio tutti i colleghi che gentilmente mi hanno segnalato correzioni da apportare ed in particolare
il Prof. Agatino Di Paola, il Dott. Stefano Vecchio, il Prof. Francesco Anfuso, l’Ing. Giuseppe Seminara e
l’Ing. Marianna Bellardita.

Palermo 28 giugno 2013
Leonardo Palmisano
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Introduzione

Le prime ipotesi sulla costituzione della materia risalgono alle scuole filosofiche
greche le quali proposero modelli spesso molto diversi tra di loro ma con l’obiettivo
comune di interpretare su basi prettamente razionali i fenomeni naturali. 

Empedocle (492–432 a.C.) riteneva che gli elementi primordiali della natura fos-
sero quattro e precisamente il fuoco, l’aria, la terra e l’acqua. In base a questa teoria,
che fu ripresa anche da Aristotele (384–322 a.C.), dalle combinazioni di queste ra-
dici o principi traevano origine sia la materia sia le sue trasformazioni.

Democrito (468–370 a.C.) sosteneva che la materia fosse costituita da entità
molto piccole e non ulteriormente divisibili, dette atomi. Dai movimenti e dagli urti
reciproci di tali particelle traevano origine tutte le trasformazioni ed i fenomeni visi-
bili.

Lucrezio (94–50 a.C.) nel “De rerum natura” mostrava di essere fautore della
teoria atomistica, mentre Paracelso (1493–1541) dichiarava di condividere la teoria
aristotelica. 

A sostegno di queste teorie filosofiche venivano portate delle “prove” che erano
soltanto descrizioni qualitative e soggettive di osservazioni. In realtà, solo con l’in-
troduzione della sperimentazione scientifica e l’uso di apparecchiature che permet-
tono di ottenere risultati quantitativi e riproducibili, è possibile verificare la bontà di
una teoria rispetto ad un’altra. Tale modo di procedere sta alla base del cosiddetto
“metodo scientifico”, l’unico che permette la verifica di ipotesi o idee mediante ri-
sultati che sono oggettivi perché ottenuti sperimentalmente. 

In questo capitolo verranno esposte quelle che sono oggi conosciute come “leggi
ponderali della Chimica” e che hanno permesso l’affermazione definitiva della teo-
ria atomica della materia. 

CAPITOLO 1

La natura atomica della materia
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11..11 Legge della costanza delle masse o di Lavoisier

11..22 Legge delle proporzioni definite o di Proust
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11..11 Legge della costanza delle masse o di Lavoisier

A.L. Lavoisier (1743–1794) fu uno degli studiosi piu convinti dell’introdu-
zione del metodo scientifico nello studio dei fenomeni chimici. Egli cercò di evi-
tare ogni deduzione soggettiva nell’analisi dei suoi risultati sperimentali ed in un
passo del suo “Trattato elementare di Chimica” si trova scritto: “...mi sono dato
come legge di procedere sempre dal noto all’ignoto, di non fare alcuna deduzione
che non sgorgasse direttamente dagli esperimenti e dalla osservazione,...di non col-
mare mai il silenzio dei fatti in affrettate conclusioni.” Lavoisier, grazie al suo la-
voro pionieristico, puo essere considerato “padre” della Chimica moderna in-
tesa come disciplina scientifica, in cui l’avanzamento della conoscenza è basato
esclusivamente su fatti sperimentali interpretabili e riproducibili. 

Le reazioni chimiche comportano variazioni notevoli delle proprietà delle
sostanze reagenti, per cui se una sostanza A si trasforma in B, la massa di B è
maggiore, minore o uguale di quella di A? Lavoisier, riuscì a dimostrare che la
massa totale delle sostanze reagenti coinvolte in una trasformazione chimica è
uguale alla massa totale delle sostanze prodotte per effetto di quella trasforma-
zione, cioè in natura nulla si crea e nulla si distrugge, ma tutto si trasforma.

Se, per esempio, in un recipiente ermeticamente chiuso si fanno reagire 50,0
g di rame e 25,0 g di zolfo, si trova che la massa finale dopo tale reazione non
cambia. La reazione puo essere così scritta: 

Cu  + S ⎯→ CuS

e precisamente si osserva che da 50,0 g di rame e 25,0 g di zolfo si formano 75,0
g di CuS (solfuro di rame). 

11..22 Legge delle proporzioni definite o di Proust 

Una delle questioni più dibattute alla fine del XVIII secolo era la seguente:
se abbiamo un composto, formato da atomi di elementi diversi, la composizione
ponderale e quindi il rapporto di combinazione tra gli atomi di questi elementi
diversi è sempre la stessa oppure no?  

Proust (1754–1826) dimostrò con una serie di esperimenti controllati e ri-
producibili che un composto è caratterizzato dall’avere rapporti ponderali de-
finiti e costanti tra gli elementi componenti.  

Se, per esempio, consideriamo 100,0 g di ossido di rame (CuO), troveremo
che essi contengono 79,8 g di rame e 20,2 g di ossigeno. Questo rapporto tra le
masse di rame e ossigeno è sempre lo stesso qualunque sia il metodo di prepa-
razione o la provenienza del composto, per cui se si fanno reagire esattamente
79,8 g di rame e 20,2 g di ossigeno, si otterranno 100,0 g di ossido di rame.  

Ovviamente facendo reagire 79,8 g di rame con 30,2 g di ossigeno otterremo
sempre 100,0 g di CuO perché 30,2 – 20,2 = 10,0 g di ossigeno sono in eccesso. 

11..33 Teoria atomica di Dalton, legge delle proporzioni
multiple

Le leggi di Lavoisier e di Proust permisero a J. Dalton (1766–1844) di pro-
porre un modello sulla natura della materia basato sui seguenti postulati: 

2 Capitolo 1  La natura atomica della materia



1.3 Teoria atomica di Dalton, legge delle proporzioni multiple 3

1) La materia è formata da particelle piccolissime e indivisibili
chiamate atomi;

2) gli atomi di uno stesso elemento sono tutti uguali tra di loro; 
3) gli atomi di elementi diversi hanno masse differenti; 
4) le reazioni chimiche consistono nella separazione e ricombinazione

di atomi, ma nessun atomo di un elemento si trasforma nell’atomo
di un altro elemento;

5) gli atomi si combinano tra di loro secondo rapporti definiti e
costanti, espressi da numeri interi. 

Secondo la teoria di Dalton, prendere una data massa di rame (Cu) e di zolfo
(S) equivale a considerare un numero definito di atomi delle due specie.
Quando questi due elementi reagiscono, il numero degli atomi non cambia e
quindi la massa degli atomi del prodotto (CuS) risulterà uguale alla somma delle
masse degli atomi dei reagenti. 

Nei composti il rapporto in peso tra gli elementi costituenti è fisso poiché la
massa degli atomi è costante ed essi, essendo indivisibili, entrano per intero
nelle varie combinazioni.  

Se due elementi reagiscono per dare origine a piu composti, essi si combi-
nano secondo rapporti ponderali diversi. In particolare, se un elemento A rea-
gisce con un elemento B formando una serie di composti, le masse di A nei vari
composti che reagiscono con una massa fissa di B, stanno tra di loro secondo
numeri interi, generalmente piccoli. Questo enunciato è l’espressione della
legge delle proporzioni multiple in peso, nota anche come legge di Dalton. 

Consideriamo per esempio gli elementi azoto ed ossigeno: essi formano una
serie di composti e precisamente N2O, NO, N2O3, NO2 e N2O5. In Tabella 1.1
vengono riportate le quantità di ossigeno che reagiscono con una quantità fissa
di azoto.

Composti Elementi

a) b) c) d)
azoto ossigeno azoto ossigeno

N2O 28 16 14 8
NO 14 16 14 16
N2O3 28 48 14 24
NO2 14 32 14 32
N2O5 28 80 14 40

a) e b) grammi di azoto ed ossigeno nei vari composti;
c) quantità fissa in grammi di azoto;
d) quantita di ossigeno che reagiscono con la quantità fissa di azoto.

Illustrazione della legge di DaltonTABELLA 1.1

Come si può osservare tali quantità stanno tra di loro secondo i rapporti 8:
16: 24: 32: 40, cioè secondo i numeri interi piccoli 1: 2: 3: 4: 5.   

Anche questa legge trova una spiegazione plausibile nei postulati della teo-
ria atomica di Dalton. Infatti la quantità fissa di azoto rappresenta un numero



fisso di “atomi”, mentre le quantità di ossigeno intere e variabili nei vari compo-
sti indicano che gli atomi delle due specie reagiscono secondo rapporti interi di
1: 1, 1: 2, 1: 3 e così via.   

Un’applicazione numerica della legge di Dalton si trova nell’Esempio 1.1. 

4 Capitolo 1  La natura atomica della materia

Il cromo (Cr) forma con il cloro (Cl) due composti (cloruri) in cui il cromo ha le seguenti percentuali in
peso: 43,0% e 33,5%. Dimostrare che questi composti seguono la legge delle proporzioni multiple. 

Dobbiamo provare che le quantità di cloro che nei due composti reagiscono con una quantità fissa di
Cr (per es. 1,0 g), stanno tra di loro come numeri interi. Indichiamo i due composti come CraClb e 
CrcCld e scriviamo le loro percentuali in peso: 

CraClb CrcCld

43,0 57,0 33,5 66,5

Si possono allora scrivere le seguenti proporzioni:

43,0 g : 57,0 g = 1,0 g : x      e
33,5 g : 66,5 g = 1,0 g : y

dove x e y sono le quantita di cloro che reagiscono con 1,0 g di cromo nei due composti. Risolvendo si
ha:

x = 1,3 g          e              y = 2,0 g.

Se dividiamo 1,3 e 2,0 per 1,3 possiamo scrivere:

1,3 2,0
x : y = –––– :  –––– = 1: 1,5           o ciò che è lo stesso: x : y = 2: 3 

1,3 1,3

e cioè le quantità di cloro che reagiscono con 1,0 g di cromo nei due composti stanno tra di loro come
2 : 3. La legge delle proporzioni multiple è quindi dimostrata. In particolare le formule dei due compo-
sti sono rispettivamente CrCl2 e CrCl3. 

Esempio 1.1

Esistono dei composti che non seguono la legge di Dalton delle proporzioni multiple e vengono chiamati
non–daltonidi o berthollidi in onore di C.L. Berthollet (1748–1822), il quale affermava che la composi-
zione di una sostanza può essere cambiata variando le quantità degli elementi che reagiscono tra di loro. I
berthollidi sono di solito composti intermetallici oppure ossidi o solfuri: per esempio l’ossido di ferro può
avere composizione variabile tra FeO e Fe3O4, cioè il rapporto tra il numero di atomi di ferro e quello de-
gli atomi di ossigeno può assumere tutti i valori compresi tra 1 e 3/4. Proust dimostrò che tali composti
non avevano infinite possibilità di composizioni intermedie ma erano piuttosto delle miscele di composti
aventi ognuno delle proporzioni definite. In alcuni casi è tuttavia impossibile ottenere dei composti dalto-
nidi.

Inserto 1.1






