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Programma: a che punto siamo?

In rete: risorse di chimica generale

• Il prof Gianni Michelon, Università di Venezia, ha messo 
in rete un intero corso di chimica generale.  Questo 

corso è vivamente raccomandato per lo studio e la 

consultazione:

• http://venus.unive.it/miche/chimrestau/default3.htm

Molecole e ioni

• Una molecola è un sistema costituito da uno o più atomi, in 
grado di esistere 'isolato'

– Il termine 'isolato' si riferisce qui a sistemi che hanno solo 
interazioni deboli con altri oggetti microscopici

• Uno ione è un atomo o una molecola con carica elettrica intera, 
positiva o negativa

– Il solfato di rame è costituito da ioni Cu2+ e SO4
2-



Diversi tipi di formula per i composti

• Per un composto molecolare la formula di riferimento è data 

dalla formula molecolare

acqua → H2O

• L'analisi chimica elementare permette di valutare il tipo di atomi 

che partecipano al composto e il loro numero relativo. Questo 

dato è espresso mediante la formula minima

• La formula di struttura di una sostanza indica le relazioni 

topologiche fra gli atomi che costituiscono la molecola

• Nel caso di sostanze ioniche, in cui non esistono molecole con 

composizione corrispondente a quella della sostanza in esame, 

ci si riferisce spesso alla formula minima, ad es. NaCl

I costituenti di un cristallo

• Molte sostanze importanti, specie allo stato solido, non sono costituite da 

molecole 'isolabili‘

• Si utilizzano le formule minime:

– Nel sale da cucina NaCl (s) esistono solo ioni Na+ e Cl- separati; l'unità di 

riferimento è NaCl

– Nel 'verde rame' CuSO4 (s) esistono solo ioni Cu2+ e SO4
2- ; l'unità di 

riferimento è CuSO4

– Il diamante è un corpo semplice, in cui esistono solo  atomi di carbonio 
legati fra di loro in modo da costituire un'unica molecola; l'unità di 
riferimento è C

Il reticolo cristallino dell'NaCl
Cristalli di sale da cucina

La cella unitaria 
dell'NaCl contiene 4 

ioni Na+ e 4 ioni Cl-

Due formule di struttura

Acido salicilico
Fastac

http://www.minerva.unito.it/Chimica&industria/Dizionario/DizF.htm



Formule e massa molare relativa

Data una formula di qualsiasi tipo possiamo calcolare 
la massa molare relativa sommando le masse molari 
relative degli elementi indicati nella formula, 
moltiplicate per il numero di atomi dell'elemento 
presenti nella formula. 

Dato il gruppo COOH, la massa molare relativa è 

12 + 16 x 2 + 1 = 45 

Data la formula NaCl, la massa molare relativa è

23 + 35,45 = 58,45

Ci si può riferire ai 'pesi atomici' e al 'peso formula', avendo 

ben presente che si tratta di numeri adimensionali

Il rapporto fra quantità di sostanza in moli e massa in grammi

10 g /17 g mol-1 = 0,59 molm.m.r. (NH3) 17 

massa molare 17 g mol-1
Convertire 10 g di 

ammoniaca (NH3) in moli

2,5 mol • 58,44 g mol-1

= 146,1 g

peso formula NaCl = 

22,99 + 35,45 = 58,44

massa molare NaCl 58,44 

g mol-1

Convertire 2,5 mol di 

cloruro di sodio (NaCl) in g

2,5 mol • 32 g mol-1

= 80 g

m.m.r. (O2) 32; massa 

molare (O2) 32 g mol-1
Convertire 2,5 mol di 

ossigeno molecolare in g

1,5 mol • 16 g mol-1

= 24 g

m.a.r. (O) 16; massa 

molare (O) 16 g mol-1
Convertire 1,5 mol di 

ossigeno atomico in g

La formula minima

• La formula minima di un composto chimico rappresenta soltanto 
i rapporti numerici esistenti tra gli atomi nel composto; può 
coincidere con la vera formula o essere un suo sottomultiplo.

• Molti composti diversi possono avere la stessa formula minima, 

così CH2O è la formula minima, della formaldeide, dell'acido 

acetico, e del glucosio.

• La formula minima di un composto chimico è ottenuta 

sperimentalmente mediante l'analisi elementare

Eguale formula minima, diversa formula 
molecolare

• Sia data la formula minima CH2O 

• Nella formaldeide la formula molecolare è CH2O

• Nell'acido acetico la formula molecolare è C2H4O2

• Nel glucosio la formula molecolare è C6H12O6

Formule di struttura del glucosio
Pur diverse nella forma esse indicano le 

stesse connessioni fra gli atomi

La formula 2 dà indicazioni più precise 

sulla disposizione spaziale degli atomi

Formula 1 Formula 2



Configurazioni elettroniche
Descrizioni diverse

Il numero di ossidazione
(Un'utile convenzione)

• Il numero di ossidazione (N.O.) è dato da una carica 
formale attribuita ad un atomo in un composto, 

basandosi sulla diversa elettronegatività di tutti gli 

atomi che costituiscono il composto stesso

• Il numero di ossidazione definisce lo stato di 

ossidazione dell'atomo

Il numero di ossidazione (N.O.)
(Le regole di assegnazione, prima parte)

• N.O. = 0  per tutti gli atomi di sostanze allo stato 

elementare (Hg, Cl2, O3)

• La somma dei N.O. di tutti gli atomi in una molecola o 

in una unità di formula è zero

• Nel caso di uno ione monoatomico il N.O. coincide 

con la carica N.O. (Cr3+) = +3; N.O. (S2-) = -2

• Nel caso di uno ione poliatomico il N.O. la somma dei 

N.O. coincide con la carica dello ione, in segno e in 

valore assoluto

Il numero di ossidazione
(le regole di assegnazione, seconda parte)

Le regole seguenti vanno intese riferite, secondo la definizione, ad 
atomi degli elementi citati, impegnati in composti

• N.O. = +1 per i metalli alcalini; N.O. = +2 per i metalli alcalino 
terrosi 

• N.O. = +1 per l'idrogeno, eccetto che nei composti binari con i 
metalli (NaH), dove all'idrogeno viene assegnato N.O. = -1

• N.O. = -1 per il fluoro (sempre!)

• N.O. = -2 per l'ossigeno, = -1 nei perossidi (H2O2)

• Nei composti binari con i metalli:

N.O.= -1  per F, Cl, Br, I

N.O.= -2  per O, S, Se, Te

N.O.= -3  per N, P, As, Sb



Numeri di ossidazione e sistema periodico Elettronegatività secondo Linus Pauling
Il sistema periodico

Nomenclatura IUPAC
Composti binari senza ossigeno

Nella formula il costituente meno elettronegativo precede quello più 
elettronegativo

Per denominare un composto binario occorre: 

• nominare per primo l’elemento più elettronegativo (con N.O. 
negativo). Alla radice dell’elemento negativo si assegna la 
desinenza –uro.

• aggiungere il nome dell’elemento meno elettronegativo (con N.O. 
positivo). 

• per rispettare le proporzioni stechiometriche del composto si usano i 
prefissi di- (bi-), tri-, tetra-, penta-, esa-, epta-

– NaCl cloruro di sodio

– HCl cloruro di idrogeno

– PCl3 tricloruro di fosforo          [E.N.(Cl)= 3  E.N.(P)= 2,1]

– CaH2 diidruro di calcio            [E.N.(H)= 2,1 E.N.(Ca)= 1,0]

– Bi2S3 trisolfuro di dibismuto [E.N.(S)= 2,5  E.N.(Bi)= 1,9]

Nomenclatura IUPAC
Composti binari con ossigeno

Nella formula il costituente meno elettronegativo precede l’ossigeno

Per denominare un composto binario con l’ossigeno 

• utilizzare il termine ossido.

• aggiungere il nome dell’elemento meno elettronegativo (con N.O. 
positivo).

• per rispettare le proporzioni stechiometriche del composto si usano i 
prefissi di- (bi-), tri-, tetra-, penta-, esa-, epta-

– N2O5 pentossido di diazoto



Formule e nomenclatura
Ossidi

Formule e nomenclatura
Idrossidi

• Le formule degli idrossidi si scrivono secondo lo schema XOH, 
metallo - ione idrossido.
Viceversa, le formule degli ossiacidi seguono lo schema HXO, 
idrogeno - elemento caratteristico - ossigeno.
Questa convenzione consente un immediato riconoscimento 
della natura basica o acida del composto.

Esempi: 

• NaOH, idrossido di sodio; KOH, idrossido di potassio ;
Mg(OH)2, idrossido di magnesio; Ca(OH)2, idrossido di calcio; 
Zn(OH)2, idrossido di zinco; Fe(OH)2, idrossido di ferro (II);
Al(OH)3, idrossido di alluminio; ; Cr(OH)3, idrossido di cromo; 
Fe(OH)3, idrossido di ferro (III).

• In questi esempi compare anche il tipo di nomenclatura Stock dovuta al 

chimico tedesco Alfred Stock in cui il numero di ossidazione dell’elemento 

meno elettronegativo è indicato con un numero romano tra parentesi

Regole per dedurre dai N.O. le formule dei 

composti binari

• Si scrivono i simboli dei due elementi facendo precedere l’elemento meno 

elettronegativo

• a ciascuno dei due elementi si attribuisce come pedice a destra il valore 

assoluto del N.O. dell’altro elemento

• se possibile i due indici sono semplificati

• Esempi:

– KCl                           KCl                       KCl

– HS                            H2S                      H2S

– NaS                          Na2S                    Na2S

– CaS                          Ca2S2                           CaS

– AlO                           Al2O3                              Al2O3

Regole per dedurre dai N.O. le formule dei composti binari
Stati di ossidazione diversi dell’elemento meno elettronegativo

• Si scrivono i simboli dei due elementi facendo precedere l’elemento meno 

elettronegativo

• a ciascuno dei due elementi si attribuisce come pedice a destra il valore 

assoluto del N.O. dell’altro elemento

• se possibile i due indici sono semplificati

• Nel caso che l’elemento meno elettronegativo abbia due stati diversi 

ossidazione si usano nel nome la notazione di Stock oppure suffissi –oso e –ico)

– Fe (N.O. 2)S              FeS            FeS  (solfuro di ferro (II), solfuro  ferroso) 

– Fe (N.O. 3)O             Fe2O3              Fe2O3  (ossido di ferro (III), ossido ferrico)



Nomenclatura acidi ternari Nomenclatura acidi ternari

N.B. Non richiesta all’esame

Nomenclatura dei sali

• Acido solforico H2SO4                             ione solfato SO4
2-

– Na2SO4 solfato di sodio, CaSO4  solfato di calcio

• Acido solforoso H2SO3                           ione solfito SO3
2-

– Na2SO3 solfito di sodio, CaSO3  solfito di calcio

• Acido ipocloroso HClO ione ipoclorito ClO-

– NaClO  ipoclorito di sodco, Ca(ClO)2 diipoclorito di calcio

Utilizziamo il nome dello ione (o residuo) corrispondente all’acido, seguito 

dal nome dell’elemento meno elettronegativo

Nomenclatura dei sali

• FeCl2                            dicloruro di ferro,     cloruro di ferro (II)

• FeCl3                            tricloruro di ferro,     cloruro di ferro (III)

• FeSO4                      solfato ferroso,         solfato di ferro (II)

• Fe2(SO4)3                 solfato ferrico,           solfato di ferro (III)

Nel caso in cui l’elemento meno elettronegativo abbia più di un N.O. si 

deve precisare il composto utilizzando i suffissi –ico e –oso, oppure la 

nomenclatura di Stocks



Sistema periodico
Configurazioni elettroniche


