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Osservazioni alla base della teoria atomica della materia



La massa totale delle sostanza rimane costante durante una reazione chimica:

reagente 1     +      reagente 2

massa totale

prodotto

massa totale=

ossido di calcio + diossido di carbonio carbonato di calcio

CaO         +           CO2
CaCO3

56,08 g        +        44,00 g 100,08 g

La legge di conservazione della massa



La legge di conservazione della massa

• In una reazione chimica la massa totale delle sostanze che si formano è 

uguale alla massa delle sostanze che reagiscono

• Magnesio + Ossigeno   → Ossido di magnesio  

Mg   +   O2 → 2 MgO

Prima della reazione: magnesio 0.455 g; ossigeno 0.300 g;

massa totale: 0.755 g

Dopo la reazione : ossido di magnesio  0.755 g; 

massa totale: 0.755 g

Prima della reazione: magnesio 0.455 g; ossigeno 2.315 g;

massa totale: 2.770 g

Dopo la reazione : ossido di magnesio  0.755 g; ossigeno 2.015 g;

massa totale: 2.770 g



La legge della composizione costante 

o delle proporzioni definite

• Tutti i campioni di un composto hanno la stessa composizione       

→ contengono gli elementi costituenti nelle stesse proporzioni di massa

• 10.000 g  H2O 1.119 g H 8.881 g O

11.19 % 88.81 %

• 27.000 g  H2O 3.021 g H 23.979 g O

11.19 % 88.81 %



Indipendentemente dalla sua fonte, un composto chimico è costituito 

dagli stessi elementi nelle stesse parti (frazioni) in massa.

La legge della composizione costante

o delle proporzioni definite

Carbonato

di calcio

Analisi in massa

(grammi/20,0 g)

Frazioni in massa

(parti/1,00 parte)

Percentuale in 

massa

(parti/100 parti)

8,0 g calcio 0,40 calcio 40% calcio

2,4 g carbonio 0,12 carbonio 12% carbonio

9,6 g ossigeno 0,48 ossigeno 48% ossigeno

20,0 g 1,00 parte in massa 100% in massa



Legge delle proporzioni multiple

• Se gli elementi  A e B reagiscono per formare due composti, le differenti 

masse di B che si combinano con una massa fissa di  A possono essere 

espresse come rapporti di numeri interi piccoli.

• I rapporti tra le masse di un elemento A che si combinano con una massa 

fissa di un secondo elemento B  sono uguali a numeri interi piccoli

• Ossido di Carbonio  I  : 57,1% ossigeno e 42,9% carbonio

• Ossido di Carbonio II :  72,7% ossigeno e 27,3% carbonio

• Ossido di carbonio A: 1.000 g C 1.333 g O

• Ossido di carbonio B: 1.000 g C 2.667 g O

2.667/1.333 = 2



Teoria atomica di Dalton - Postulati

• Un elemento chimico è composto di particelle indivisibili (atomi) che non 

possono essere create né distrutte.

• Gli atomi di un elemento non possono essere convertiti negli atomi di un 

altro elemento

• Tutti gli atomi di un elemento hanno la stessa massa e le stesse proprietà. 

→ Gli atomi di un elemento sono diversi da quelli di un altro elemento

• In ciascuno dei loro composti elementi diversi si combinano tra loro 

secondo un rapporto numerico definito e costante



Poiché  ogni  atomo dei diversi elementi ha una 

massa fissa,

durante una reazione chimica in cui gli atomi si 

combinano in differenti modi l’uno con l’altro, non 

si ha variazione di massa.

Conservazione della massa

Gli atomi non possono essere creati o distrutti

o convertiti in altri tipi di atomi.

postulato 1

postulato 2

postulato 3

La teoria atomica di Dalton spiega le leggi di massa



Composizione definita

Un composto è una combinazione di uno specifico 

rapporto di differenti atomi

e ogni atomo ha una specifica massa

Ogni elemento presente in un composto costituisce una 

frazione fissa della massa totale.

postulato 4

postulato 3



Proporzioni multiple

Gli atomi di un elemento hanno la stessa massa

e gli atomi sono indivisibili

Quando atomi di elementi diversi  si combinano tra loro in 

composizioni diverse,  il loro rapporto è rappresentato da piccoli 

numeri interi piccoli.

postulato 3

postulato 1



Esperimenti per determinare le proprietà dei raggi catodici

1.  Il raggio devia in presenza di un campo magnetico.

2. In presenza di un campo elettrico il raggio

viene deviato verso la placca positiva.

Consiste di particelle cariche.

Consiste di particelle negative.

3.  Il raggio è identico per ogni catodo.

Le particelle fanno parte di tutta la materia



Esperimento della goccia d’olio di Millikan per misurare la carica

di un elettrone.



Calcolare della massa di un elettrone

massa di un elettrone = x
massa

carica
carica

= (-5,686x10-12 kg/C) x (-1,602x10-19 C)

determinata da J.J. Thompson 

e altri

= 9,109x10-31 kg = 9,109x10-28 g



Esperimento di Rutherford di diffusione delle

particelle a e scoperta del nucleo atomico



Caratteristiche generali dell’atomo

A. Una “nuvola” di elettroni carichi negativamente, in rapido movimento, occupa pressocché tutto il 

volume atomico e circonda il minuscolo nucleo centrale. 

B. Il nucleo contiene pressocché tutta la massa dell’atomo ed è costituito da protoni carichi 

positivamente e neutroni elettricamente neutri. Se il nucleo avesse effettivamente le dimensioni 

indicate nella figura (diametro  1 cm) l’atomo avrebbe un diametro di circa 100 m.



Carica Massa

Nome 

(Simbolo)

Relativa Assoluta (C)* Relativa (u)† Assoluta (g) Posizione

nell’atomo

Protone

(p+)

1+ +1,60218x10-19 1,00727 1,67262x10-24 Nucleo

Neutrone

(n0)

0 0 1,00866 1,67493x10-24 Nucleo

Elettrone

(e-)

1- -1,60218x10-19 0,00054858 9,10939x10-24 All’esterno

del nucleo

* Il coulomb (C) è l’unità SI di carica elettrica.

† L’unità di massa atomica (u) equivale a1,66054x10-24 g.

Proprietà delle tre particelle subatomiche principali



Simbolo atomico, numero atomico e numero di massa

X = simbolo atomico dell’elemento

A = numero di massa;  A = Z + N

Z = numero atomico

(il numero di protoni nel nucleo)

N = numero di neutroni nel nucleo



Isotopi

Gli isotopi sono atomi di un elemento

con lo stesso numero di protoni, ma 

con diverso numero di  neutroni.

Gli isotopi hanno lo stesso numero

atomico, ma diverso numero di 

massa. 



1. Tutta la materia è costituita da atomi. L’atomo è la particella

più piccola che identifica univocamente un elemento.

2. Gli atomi di un elemento non possono trasformarsi negli atomi di 

un altro elemento in una reaione chimica. Elementi possono 

essere convertiti in altri elementi solo in una reazione nucleare.

3. Tutti gli atomi di un elemento hanno lo stesso numero di protoni e 

di elettroni che determina il comportamento chimico 

dell’elemento. Gli isotopi di un elemento differiscono nel numero 

di neutroni, dunque nel numero di massa. Un campione di un 

elemento viene considerato come se tutti I suoi atomi avessero 

una massa media. 

4. I composti sono formati dalla combinazione chimica di due o più 

elementi in rapporti specifici. 

La teoria atomica moderna





Massa atomica

L’unità di massa atomica 

La massa atomica media



Massa atomica

• Unità di massa atomica:  

1/12 della massa del 12C = 1 amu (atomic mass unit) = 1 Dalton

• Massa di un atomo di 12C = 12 amu

• Massa 12C = 1.9926·10-23 g 

1 amu =   1.9926·10-23 g / 12   =   1.6606·10-24 g

• Le masse atomiche degli elementi sono riferite all’unità di massa atomica:

H  1.008

He 4.003

N 14.007

O 15.999



Determinazione sperimentale della massa atomica 

Lo spettrometro di massa

• Massa 19F / Massa di 12C = 1.583

• Massa atomica 19F  =  1.583 x 12.00  =  19.00 amu  



• Massa 16O / Massa di 12C = 1.33291

• Massa atomica 16O  =  1.33291 x 12.00  =  15.9949 amu  

• Massa 16O / Massa di 15N = 1.06632

• Massa atomica 15N  =  15.9949 / 1.06632  =  15.0001 amu



Massa atomica media

• Abbondanza isotopica: percentuale atomica di un isotopo in un campione 

naturale di un elemento

• 12C     12.00000 amu       98.892 %
13C 13.00335 amu 1.108 %

• Contributo di 12C alla massa atomica:

0.98892 x 12.00000 = 11.867 amu

• Contributo di 13C alla massa atomica:

0.01108 x 13.00335 = 0.1441 amu

• Massa atomica del C naturale:

11.867   +   0.1441   =   12.011 amu


