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Modalità di esame  
Modulo del Corso Integrato di Scienze Chimico-Fisiche 

CFU: 2 
Chimica Generale ed Inorganica: prova scritta (esercizi e domande di 

teoria), votazione minima per superare il modulo 18/30. 

 

Prova orale facoltativa: opzione offerta dal docente o su richiesta 

dello studente in speciali casi di integrazione voto.  

 

Il voto finale del corso di Scienze Chimico-Fisiche sarà la media 

aritmetica 

dei voti ottenuti nei tre moduli (chimica generale, chimica organica, 

fisica) 

2 



Cos’è la chimica? 
• Studia la materia, vivente e non 

• Analizza la sua composizione: quali 
componenti formano il campione? 
Come interagiscono tra loro? 

• Studia il comportamento della 
materia: cosa succede se il campione 
viene scaldato/raffreddato?... 

• Studia la reattività: cosa succede 
quando due sostanze diverse 
vengono mescolate?  
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Perché studiare la chimica?  
A cosa serve la chimica ai Tecnici della Prevenzione? 

Sicurezza: 
• Materiali tossici  
• Materiali reattivi 
• Materiali radioattivi 4 

 
• Inquinamento di aria, acqua, suolo 
• Comprensione dei fenomeni biologici 
• Tecniche di analisi  



• Elemento:  
 sostanza pura, 

costituita a livello 
microscopico da un 
solo tipo di atomi 

 

• Composto: 
 sostanza costituita da due o più elementi differenti in proporzioni 

definite e caratteristiche per quel composto  
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• Atomo:  
 la più piccola particella 

di un elemento che 
mantiene le proprietà 
chimiche 
dell’elemento 

 … 118 elementi … 

… più di 12 milioni di composti … 



Elemento 
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Composto 
Acqua 
Carbone Anidride carbonica Saccarosio 
Ossigeno 

Diamante Acciaio 
Rame 



Miscela 

MATERIA 

Sostanza pura 

Elementi Composti 

Nelle miscele eterogenee si distinguono almeno 2 fasi. 
fase: porzione di un sistema in cui le proprietà fisiche sono 
identiche in ogni punto, separata dal resto da superfici 
limitanti 

Omogenee 

Eterogenee 



Sistema omogeneo 

• Sistema in cui è 
presente una sola 
fase e la 
composizione è 
costante in tutto il 
campione 
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Sistema eterogeneo 

• Sistema in cui sono 
presenti due o più fasi 
con composizione 
diversa o in uno stato 
fisico diverso 

 

Aria 

Acqua e sale 

Acqua e 
ghiaccio 

Terriccio Roccia 

Barrette 
metalliche 



Sistema omogeneo 
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Sistema eterogeneo 
Acqua che bolle 

Acqua e sciroppo Granita 

Mela 
Gas nel 

palloncino 
Lega 

metallica Latte 
Moneta  

(lega metallica) 



Sostanza 

• Tipo di materia con 
composizione 
definita e proprietà 
distinte come 
colore, odore, 
sapore… 
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Miscela 

• Combinazione di 
due o piu’ fasi o 
sostanze in cui ogni 
sostanza conserva la 
propria identita’ 
distinta 

 
Aria Acqua e sale 

Acqua e 
ghiaccio 

Terriccio Roccia 

Barrette 
metalliche 

Acqua 

Morfina 



Le sostanze "naturali" fanno bene! 
Le sostanze "chimiche" fanno male! 
 
Qual è l’errore di fondo in questa asserzione che compare spesso 
nei giornali e/o in televisione ed è insita nel modo di pensare di 
molte persone che ignorano il significato delle parole che 
adoperano? 

TUTTE LE SOSTANZE SONO "CHIMICHE" 

Viene commesso l'errore di confondere "chimico" con 
"sintetico", nel senso di preparato in laboratorio e non 
esistente in natura.  

Si dice che  



Come prima cosa ci si dovrebbe correttamente 
chiedere: 
 
Tutte le sostanze "naturali" fanno bene? 
Tutte le sostanze “sintetiche" fanno male? 



Ma è vero che tutte le sostanze naturali fanno "bene"? 

Molti tra i veleni più tossici sono naturali, presenti come tali o 
prodotti da piante, animali o batteri: 
es. ricina, estratto della cicuta, assenzio, oppio, antrace, 
arsenico, cianuro di potassio, monossido di carbonio, veleni 
dei serpenti, … 

E' vero che tutte le sostanze sintetiche fanno "male"? 

es. chi ha dovuto mai prendere delle medicine o adopera 
tecnologie elettroniche o usa indumenti colorati o è venuto 
all'università con autobus o moto o ha mangiato della nutella 
o delle patatine fritte o dei cioccolatini, etc,  conosce la 
risposta.  



E’ possibile preparare in laboratorio (quindi 
sintetizzare) molte delle sostanze presenti in natura, 
con esattamente la stessa composizione e le stesse 
proprietà. 

 

Ad es. l’alcol etilico proveniente dalla fermentazione 
degli zuccheri e quello sintetizzato in laboratorio 
partendo dal gas etene sono assolutamente uguali e 
indistinguibili. 
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Spesso le "sostanze naturali" sono meno pure di 
quelle sintetiche 

Sale rosa dell’Himalaya 
Salgemma (NaCl) contenente impurità di sali di ferro 



La tavola periodica degli elementi 
• Dimitri Mendeleev (1834-1907): 
  Gli elementi, ordinati per massa atomica crescente, 

presentano proprietà periodiche. 
 
In base alla sua tavola periodica, Mendeleev nel 1869 fu in grado 
di prevedere l’esistenza di elementi non ancora scoperti. 
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1871 
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29 fisici, 17 premi Nobel 

La Solvay Conference, 1927 
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La struttura dell’atomo 

Modello corpuscolare Modello ondulatorio 
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Spettro di emissione dell’atomo di idrogeno 
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Osservazioni spettroscopiche sull’atomo di idrogeno 
suggeriscono che un elettrone possa occupare 
soltanto determinati livelli di energia e che 
l’emissione di radiazione elettromagnetica 
a frequenze discrete avvenga quando un elettrone 
compie una transizione fra questi livelli. 

Energia quantizzata 
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DE = hn 

h = costante di Planck = 6.626 × 10-34 J·s 
n = frequenza della radiazione emessa (in hertz, 1 Hz = 1 s–1) 
v = c/λ, dove c e la velocità della luce nel vuoto (2,998 × 108 m s–1), 
λ e la lunghezza d’onda espressa in metri 



a0 = raggio dell’atomo di H, o raggio di Bohr = 5.293 × 10-11 m = 52.93 pm 
= 0.529 Å 
(1pm = 10–12 m; 1Å = 10–10 m, cioè 1Å = 100 pm;  
1 nm = 1000 pm, 1 nm = 10 Å) 
 
Raggio del protone: ca. 1 fm (1 fm = 10-15 m) 
Raggio di un nucleo atomico: ca. 10 fm 
Nell’atomo di H, rapporto raggio atomo/raggio nucleo = ca. 50.000 
 



…se il protone dell’atomo di 

idrogeno avesse raggio 1m e fosse 

posto in Piazza Unità, l’elettrone 

starebbe – mediamente – a più di 50 

km di distanza, cioè quasi a 

Palmanova del Friuli.. 



25 

Gli atomi possono acquistare o 

perdere uno o più elettroni, 

diventando specie cariche che si 

chiamano ioni. 

• Gli ioni con carica positiva si 

chiamano cationi.  

• Quelli con carica negativa si 

chiamano anioni. 

Ioni: cationi e anioni 
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• Numero atomico, Z:  
 Numero di protoni nel nucleo dell’atomo (uguale al numero di 

elettroni attorno al nucleo dell’atomo neutro). 
 Definisce l’elemento a cui un atomo appartiene. 
 

• Numero di massa, A:  
 Numero di protoni e neutroni (nucleoni) nel nucleo dell’atomo. 
 Il numero di neutroni può essere ottenuto dal numero di massa 

meno il numero atomico: n = A - Z 
 



27 

Fe26
56  

Numero atomico 

Numero di massa 



Isotopi 
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Isotopi:  
Atomi dello stesso 
elemento (con lo stesso 
numero di protoni, Z), 
ma con diverso numero 
di neutroni 

STESSE PROPRIETA’ CHIMICHE  

DIVERSE PROPRIETA’ FISICHE 

Abbondanza isotopica:  
Percentuale di atomi di un certo 
isotopo presenti in un campione o 
nell’elemento in natura 

1
1H = atomo di idrogeno con 1 protone e 0 neutroni 

2
1H = atomo di idrogeno con 1 protone e 1 neutrone (noto come deuterio) 

3
1H = atomo di idrogeno con 1 protone e 2 neutroni (noto come trizio, radioattivo) 

 

99.99% 
0.01% 

tracce 
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16
8O = 

17
8O = 

18
8O = 

 

atomo di ossigeno con 8 protoni e 8 neutroni 

atomo di ossigeno con 8 protoni e 9 neutroni 

atomo di ossigeno con 8 protoni e 10 neutroni 

 

99.76% 
0.04% 

0.20% 

12
6C =  

13
6C =  

14
6C = 

98.93% 
1.07% 

tracce 

atomo di carbonio con 6 protoni e 6 neutroni 

atomo di carbonio con 6 protoni e 7 neutroni 

atomo di carbonio con 6 protoni e 8 neutroni (radioattivo) 
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Esempio: 
Completare la tabella indicando il numero di protoni, di neutroni, di 
elettroni, il numero atomico e il numero di massa.  

Protoni Elettroni Neutroni 
Numero 
atomico, 

Z 

Numero 
di 

massa, A 
Carica 

31P 

27Al3+ 

90Sr 

80Br- 

55Mn 

85Rb+ 

15 15 16 15 31 0 

13 10 14 13 27 +3 

38 38 52 38 90 0 

35 36 45 35 80 -1 

25 25 30 25 55 0 

37 36 48 37 85 +1 
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Esempio: 
Completare le caselle mancanti della tabella e poi indicare la specie atomica 
corrispondente.  

Protoni Elettroni Neutroni 
Numero 
atomico, 

Z 

Numero 
di 

massa, A 
Carica 

120 80 +1 

20 18 20 

33 75 0 

74 110 184 

8 16 -2 

78 117 +2 
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Esempio: 
Completare le caselle mancanti della tabella e poi indicare la specie atomica 
corrispondente.  

Protoni Elettroni Neutroni 
Numero 
atomico, 

Z 

Numero 
di 

massa, A 
Carica 

120 80 +1 

20 18 20 

33 75 0 

74 110 184 

8 16 -2 

78 117 +2 

80 79 200 

20 40 +2 

33 33 42 

74 74 0 

10 8 8 

76 78 195 

200Hg+ 

40Ca+2 

75As 

184W 

16O2- 

195Pt2+ 



Massa atomica 
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La massa atomica può essere indicata in grammi (molto piccola!!) oppure in uma, unità 

di massa atomica, solitamente indicata con u.  

Un uma è pari a 1/12 della massa dell’atomo 12
6C.  

Sulla tavola periodica, per ciascun elemento è riportata la massa media 

degli atomi di quell’elemento, pesata per l’abbondanza isotopica: 

12
6C: abbondanza 98.93%   13

6C: abbondanza 1.07%, 13.0033 uma 

Massa del carbonio = 98.93% × massa 12
6C + 1.07% × massa 13

6C  = 

= 0.9893 × 12 + 0.0107 × 13.0033 = 12.0107 uma 



Orbitale atomico: Regione dello spazio in cui c’è una probabilità 
massima di trovare l’elettrone.  
Ogni orbitale atomico, descritto da una funzione d’onda, Y, è 
definito univocamente da un set di 3 numeri interi, i numeri 
quantici, n, l ed ml. 
Il quadrato della funzione d’onda, Y2, dà la probabilità di trovare 
l’elettrone in una regione di spazio intorno al nucleo.  

Atomo di idrogeno 
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Numeri quantici 

n = numero quantico principale (n ≥ 1): energia, 
grandezza 
 
l = numero quantico (del momento angolare) 
orbitale: forma  
l = 0, 1, 2, 3, 4….n-1 (in totale n valori interi) 
      s, p, d, f,…… 
 
ml = numero quantico magnetico: orientazione  
ml = -l, -l+1, ….0,…l-1, l (in totale 2l+1 valori interi) 



E = -kZ2/n2 
 

k = 1.312 × 103 kJ mol-1  

H He+ 

Energia quantizzata 

DE = hn 

h = costante di Planck = 6.626 × 10-34 J·s 
n = frequenza della radiazione emessa 



Nell’atomo di idrogeno l’energia 
dipende solo da n 
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Orbitale 1s dell’atomo H 

Orbitali s di livelli successivi 
dell’atomo H 



Orbitale atomico s 

Orbitali atomici p 



Orbitali atomici d 



Importanza della fase 



n = numero quantico principale (n ≥ 1): energia, grandezza 

 

l = numero quantico (del momento angolare) orbitale: forma  

l = 0, 1, 2, 3, 4….n-1 (in totale n valori interi) 

 

ml = numero quantico magnetico: orientazione  

ml = -l, -l+1, ….0,…l-1, l (in totale 2l+1 valori interi) 

 

ms = numero quantico magnetico di spin: ‘rotazione dell’elettrone intorno al 

proprio asse’ 

ms = -1/2, +1/2 

Un orbitale atomico è definito in maniera univoca da 3 numeri quantici n, l, e 

ml. 

Un elettrone in un orbitale atomico è definito in maniera univoca da 4 numeri 

quantici: n, l, ml, ms. 

Numeri Quantici degli Elettroni 

In aggiunta ai tre numeri quantici richiesti per specificare la 
distribuzione spaziale di un elettrone in un atomo idrogenoide, sono 
necessari altri due numeri quantici per definire lo stato di un 
elettrone. 



Regola di Hund o della massima molteplicità  

in un set di orbitali degeneri gli elettroni non 

possono avere spin accoppiati in un orbitale 

finché ogni orbitale nel set non contenga un 

elettrone, tutti con spin parallelo 

Principio di esclusione di Pauli 

in un dato atomo non vi possono essere 2 

elettroni con la stessa quaterna di numeri 

quantici. 

 

Atomi Polielettronici 

In ciascun orbitale possono stare al massimo 2 elettroni, con numero 
quantico di spin, ms, opposto (ms = +1/2 oppure -1/2). 
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Principio di Aufbau 
(riempimento): Gli elettroni 
dell’atomo occupano prima 
orbitali a bassa energia e, via via, 
orbitali a energia crescente 

Configurazione elettronica di 
ground state 

Configurazione elettronica 
dell’azoto: 
1s2 2s2 2p3 
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Principio di Aufbau 
(riempimento): Gli elettroni 
dell’atomo occupano prima 
orbitali a bassa energia e, via via, 
orbitali a energia crescente 

Configurazione elettronica del 
germanio: 

1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p2 

Configurazione elettronica di 
ground state 



K : 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s1 

Fe: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d6 

Ag: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2 4d9 

Ca: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 

Li: 1s2 2s1 

Esempio: 
Indicare la configurazione elettronica 
relativa agli atomi dei seguenti elementi: 

K (Z = 19),  

Fe (Z = 26),  

Ag (Z = 47),  

Ca (Z = 20),  

Li (Z = 3) 
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Elettroni di valenza ed interni 

Gli elettroni contenuti Il guscio elettronico più esterno 

sono chiamati elettroni di valenza. 

Gli elettroni che si trovano nei gusci sottostanti a quello di 

valenza sono chiamati elettroni interni. 

Gli elettroni di valenza sono quelli che si trovano a più alta 

energia e pertanto sono quelli che entrano in gioco 

durante le reazioni chimiche. 

Cr     1s2     2s22p6        3d54s1                    oppure               [Ar] 3d54s1  

Elettroni interni    Elettroni di valenza 





La versione della Tavola Periodica a 

32 colonne pubblicata dalla IUPAC 
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Metalli e nonmetalli 



Proprietà periodiche: raggio atomico e raggio ionico 

Raggio atomico: 

• Diminuisce lungo il periodo 
(aumenta la carica effettiva 
(Zeff) del nucleo, aumenta 
l’attrazione per gli elettroni) 

• Cresce al crescere del numero 
atomico per un gruppo 
(aumentano gli elettroni) 
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Raggio ionico: 

• Diminuisce rispetto al raggio atomico per ioni positivi 

• Aumenta rispetto al raggio atomico per ioni negativi 

• Maggiore è la carica, maggiore è l’aumento/ 
diminuzione 



Proprietà periodiche: energia di ionizzazione 

Energia di I ionizzazione:  
Energia necessaria per 
rimuovere un elettrone 
dall’atomo dell’elemento 
allo stato gassoso 
A(g) → A(g)

+ + 1e- 

 
Cresce nel periodo 
Diminuisce nel gruppo 
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Proprietà periodiche: affinità elettronica (Ea) 

A(g) + e–(g)→ A–(g) 

Ea = E(A, g) – E(A–, g) 



Esercizi 
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1. Dire quale tra questi sistemi è omogeneo e quale 
eterogeneo: 

 Benzina che esce dalla pompa 
 Succo di mela 
 Fumo che esce da un camino 
 Bicchiere di acqua e zucchero sciolto 
 Bicchiere di acqua e zucchero con lo zucchero sul fondo 
  

2. Elemento o composto? 
 Etanolo, Grafite, Cianuro di potassio, Arsenico, Ammoniaca, Sale da cucina, 

Rame, Ottone, Aria, Ossigeno 
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3. Quanti protoni, elettroni e neutroni contiene ciascuna di 
queste specie chimiche (atomi o ioni)? 

4. Calcolare la massa atomica del cloro, sapendo che è costituito dal 75.77% di 
isotopo 35 (massa: 34.9689 uma), mentre il resto è l’isotopo 37 (massa: 
36.9659 uma). 

Protoni Elettroni Neutroni 

40Ca2+ 

32S 

35Cl-1 

48Ti 

14 14 14 

13 10 14 
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5. Quali tra queste terne di numeri rappresentano   
 orbitali possibili? Perchè? 
 (n=3, l=-1, ml=0)  (n=2, l=+2, ml=+1) 
  (n=3, l=+2, ml=+3)  (n=1, l=+1, ml=+1) 
  (n=4, l=+3, ml=-2) 
 
6. Scrivere la configurazione elettronica degli atomi dei 
 seguenti elementi: 
 C    Ca    O    Ne    Zn   He    Sc 
 


