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COSTITUZIONE DELLA MATERIA
MATERIA

Tutto ciò che occupa uno spazio e possiede una massa. Si manifesta come:

SOSTANZE PURE
Sostanze che mantengono le proprie caratteristiche chimiche e fisiche in ogni loro parte.
•	 ELEMENTARI

formate da singoli atomi (He, Fe, O, Li, Cl).

•	 COMPOSTE
formate da molecole (O2, CO2, NaCl).

MISCUGLI
Formati dalla mescolanza di più sostanze pure.
•	 OMOGENEI o SOLUZIONI 

Quando sono costituiti da una sola fase. 
Hanno proprietà chimico-fisiche identiche in ogni 
punto. Esempi: benzina, acqua potabile, leghe 
metalliche, aria. In particolare, in una soluzione si 
definisce soluto il componente a minor quantità e 
solvente quello in maggior quantità. 
Il soluto viene sciolto nel solvente.

•	 ETEROGENEI 
Quando sono composti da più fasi. Hanno proprietà chimico-fisiche diverse nei vari punti. 
Esempi: latte, vernice, nuvole, rocce.

COLLOIDI 
in cui si possono individuare particelle disciolte nell’ordine del micron (1 µ = 10⁻⁶ m). 
Esempio: globuli rossi nel sangue.

DISPERSIONI
in cui si possono individuare particelle disciolte di ordine superiore ai micron (anche mm, cm). 
Esempio: sabbia nel mare.

•	Fase
•	Comprimibilità di un corpo
•	Forma di un corpo
•	Volume di un corpo
•	Colloide

PAROLE CHIAVE

I colloidi sono miscugli molto particolari e alcuni di essi sono dotati di 
proprietà dette colligative, che permettono ad alcuni colloidi di rispondere 
in modo diverso e proporzionale a seconda della pressione che ricevono 
dall’esterno. 
Se il colloide subisce una forte pressione, le particelle disperse al suo interno tenderanno a compattarsi 
rendendo il fluido duro (fase collegata). Al contrario, se il fluido viene sottoposto a una pressione graduale e 
costante, le particelle non si collegano e il fluido rimane tale. I liquidi sinoviali delle articolazioni sono dei colloidi di 
questo tipo (infatti devono garantire l’integrità dell’articolazione), ma non solo: anche l’amido in acqua ha lo stesso 
comportamento! Se vuoi fare un esperimento metti l’amido in acqua e colpiscilo.

APPROFONDIMENTO

AREOSOLEMULSIONI

In cui è presente una fase liquida in un’ulteriore 
fase liquida: le fasi non sono miscibili. 

Esempio: latte.
 In particolare, in un’emulsione si definisce fase 
dispersa la componente in minor quantità e fase 

disperdente quella in maggior quantità.

In cui è presente una fase liquida in una fase 
gassosa. 

Esempio: nebbia.
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STATI DI AGGREGAZIONE

Stato in cui la materia 
si presenta in forma 
propria e con volume proprio.
Il corpo è incomprimibile e 
le particelle vibrano attorno 
a posizioni fisse (non hanno 
libertà di movimento). 
Le particelle sono numerose 
per unità di volume, sono 
unite da legami forti e sono 
disposte ordinatamente.

SOLIDO LIQUIDO GASSOSO

A seconda dei legami, quanti 
tipi di solidi ci possono 
essere?
•	 IONICI (NaCl, sale da cucina)

solidi composti da atomi uniti 
da un legame ionico. 
Formano cristalli per la 
disposizione regolare degli 
atomi (cationi e anioni) e 
sono solubili in acqua.

•	 MOLECOLARI 
(C6H12O6, glucosio)
quando sono legati sia da 
legami covalenti sia da 
legami meno forti. Formano 
dei solidi compatti e solubili 
in acqua.

•	 COVALENTI (SiO2, quarzo)
quando sono composti 
da atomi legati da legami 
covalenti. Formano dei 
composti duri e insolubili in 
acqua.

•	 METALLICI (Fe2, ferro) 
quando sono uniti da legami 
metallici (forti). Formano dei 
solidi compatti in cui i nuclei 
rimangono in posizione, 
mentre gli elettroni possono 
fluire da una parte all’ altra 
del metallo, per questo sono 
degli ottimi conduttori.

Stato in cui la 
materia si presenta 
con volume proprio ma in 
forma variabile (dipende dal 
recipiente).
Il liquido è incomprimibile e le 
particelle possono muoversi le 
une sulle altre. 
Le particelle sono numerose 
per unità di volume, subiscono 
attrazione elettrostatica 
reciproca e interazioni 
intermolecolari (legami 
meno forti dei solidi) e sono 
disposte in modo abbastanza 
libero.

Stato in cui la materia 
non presenta né forma 
né volume propri. 
I gas sono comprimibili e il 
loro comportamento viene 
descritto dalle leggi dei gas. 
Le particelle interagiscono 
molto poco tra loro, per 
cui i gas possono essere 
considerati come formati da 
particelle libere da qualsiasi 
vincolo.

Quali sono le proprietà
permesse dalla mobilità?

•	 CAPILLARITÀ
proprietà dovuta 
all’interazione tra un liquido 
e le pareti del contenitore, 
sulla loro superficie di 
contatto.

•	 TENSIONE SUPERFICIALE
grandezza fisica che 
misura la forza di coesione 
delle particelle poste alla 
superficie di un liquido.
Mentre sulle particelle 
interne agiscono forze 
simmetriche in tutte le 
direzioni, sulle particelle
superficiali agiscono solo 
forze laterali e forze dirette 
verso l’interno.

•	 VISCOSITÀ 
è una proprietà intensiva 
che esprime l’attrito interno 
di un liquido. Questo può 
essere immaginato come 
costituto da strati liberi di 
muoversi tra loro.

Quali proprietà del modello
particellare?

La frequenza degli urti delle
particelle del gas contro la
superficie del contenitore
determina a livello 
macroscopico la pressione 
del gas.

La velocità media delle 
particelle ha la sua 
espressione macroscopica 
nella temperatura del gas: se 
aumenta una aumenta
anche l’altra.

Gli urti effettuati dalle 
particelle sono elastici 
e perciò, data una certa 
temperatura, l’energia 
cinetica media delle 
particelle resta costante.
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Mappe e quiz

Quiz di verifica  Acidi e basi

1. Quali dei seguenti abbinamenti tra definizione di acido/base e teoria acido/base è
corretto?

A. “Una base è una sostanza capace di cedere ioni H ” - teoria di Bronsted-Lowry
B. “Una base è una sostanza capace di cedere ioni H ” - teoria di Bronsted-Lowry
C. “Un acido è un accettore di un doppietto elettronico” - teoria di Arrhenius
D. “Una base è un donatore di un doppietto elettronico” - teoria di Lewis
E. “Una base è una sostanza in grado di accettare H  da un acido” - teoria di Arrhenius

2. Se si aggiungono 0,01 mmol di HCl a una soluzione di 1 L di acido acetico 0,01 M e acetato
di sodio 0,01 M, cosa accadrà alla soluzione?

A. Subisce un aumento del pH di 2 punti
B. Subisce una diminuzione del pH di 2 punti
C. Il suo pH rimane pressoché invariato
D. L’equilibrio si sposta verso l’acetato di sodio
E. Nessuna delle precedenti

3. Quale delle seguenti affermazioni è corretta?
A. L'acido fluoridrico è un acido più forte dell'acido iodidrico
B. L'acido cianidrico è un acido più debole dell'acido nitrico
C. L'ammoniaca è un acido più debole dell'idrossido di sodio
D. L'acido nitroso è un acido più forte dell'acido nitrico
E. L'ammoniaca è una base più forte dell'idrossido di potassio

202

Quiz di verifica � Costituzione della materia

1. Individua l’accoppiamento corretto:
A. nebbia – emulsione
B. lega metallica – miscuglio eterogeneo
C. maionese – sospensione
D. fumo - colloide
E. aria – dispersione

2. Di quali forze risentono le particelle che compongono un liquido?
A. Di forze intermolecolari quali legami a idrogeno e forze di London
B. Solo di attrazione elettrostatica
C. Di attrazione elettrostatica e tensione superficiale
D. Di forze intermolecolari, che dipendono dalla natura delle particelle, e di repulsione

elettrostatica
E. Di forze intermolecolari, attrazione elettrostatica e tensione superficiale per quanto riguarda le

molecole in superficie

3. Quale tra le seguenti affermazioni è corretta?
A. Gli urti tra le particelle che formano un gas sono elastici solo quando superano l’energia di

attivazione richiesta per reagire
B. La frequenza degli urti delle particelle di un gas è inversamente proporzionale alla temperatura

a cui si trova il gas
C. La velocità media delle particelle è espressione della temperatura a cui si trova il gas
D. L’energia cinetica media delle particelle all’interno di un gas è sempre costante
E. La frequenza di urti tra le particelle che compongono un gas all’interno di un contenitore

definito è indice microscopico della pressione del gas.

4. Il sangue può essere definito come un miscuglio ____________________________________________
A.  	omogeneo
B. 	 eterogeneo
C.	 misto
D. 	 osmole
E. 	 ipotonico
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1. �isposta�corretta:�D
La nebbia è composta da goccioline di acqua liquida sospese in aria, per questo motivo è un esempio 
di colloide, in particolare è un aerosol liquido.
Le leghe metalliche presentano proprietà chimico fisiche identiche in ogni loro punto e sono composte 
da una sola fase, per questo motivo possono essere definite come miscugli omogenei.
La maionese rappresenta un’emulsione di liquidi immiscibili quali olio vegetale, acqua e tuorlo d’uovo. Il 
fumo è una dispersione colloidale di particelle solide in un gas.
L’aria è un miscuglio omogeneo composto dal 78% di azoto, 21% di ossigeno, 1% di argon e altri gas in 
tracce.

2. �isposta�corretta:��
Un liquido è un composto con volume proprio e forma variabile a seconda del recipiente in cui è posto. 
È incomprimibile e le particelle possono muoversi liberamente le une rispetto alle altre in quanto 
risentono solamente dell’azione di forze intermolecolari, dipendenti dalla natura delle particelle (per 
esempio, le molecole di acqua risentono dei legami a idrogeno) e di attrazione elettrostatica. Inoltre, le 
molecole che si trovano sulla superficie risentono del fenomeno di tensione superficiale.

3. �isposta�corretta:��
I gas sono composti comprimibili e il loro comportamento viene descritto dalla legge dei gas. Le 
particelle che li compongono sono libere di muoversi e interagiscono molto poco tra loro; gli urti tra le 
stesse sono elastici e la loro frequenza aumenta all’aumentare della temperatura (si può affermare che 
frequenza degli urti tra particelle e temperatura del gas sono direttamente proporzionali), per questo 
motivo la velocità media di quest’ultime è indice microscopico della temperatura del gas. Essendo gli 
urti elastici, data una certa temperatura, l’energia cinetica media delle particelle rimane costante.

4. RRiissppoossttaa  ccoorrrreettttaa::  BB4. Risposta corretta: B
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TAVOLA PERIODICA
ORGANIZZAZIONE

Lo scienziato russo Dimitri Mendeleev (1834-1907) ha raggruppato gli elementi conosciuti 
all’epoca sulla base del numero atomico e sulla ricorrenza di determinate proprietà. Tali 
elementi sono distribuiti da sinistra verso destra con numero atomico crescente.

GRUPPI → Linee verticali, 
hanno una doppia numerazione; 
elementi appartenenti allo stesso 
gruppo hanno caratteristiche 
simili.
•	Numeri arabi, da 1 a 18.
•	Numeri romani, da I a VIII. 

In questa numerazione 
sono esclusi i metalli di 
transizione. Inoltre i gruppi 
I-VIII indicano il numero di 
elettroni contenuti nel livello 
energetico più esterno.

PERIODI → Linee orizzontali, 
corrispondono al livello 
energetico occupato dagli 
elettroni di valenza; sono 7.

GLI ELEMENTI

All’interno della tavola periodica possiamo individuare delle zone in cui sono raggruppati gli 
elementi con caratteristiche simili.

METALLI → Appartenenti al blocco s:
•	 ALCALINI (IA GRUPPO)

Sono litio (Li), sodio (Na), potassio (K), rubidio (Rb), cesio (Cs) e francio (Fr). L’idrogeno (H), pur facendo 
parte del gruppo IA, non é un metallo alcalino. Sono elementi altamente reattivi e per questo in natura non si 
trovano mai allo stato elementare ma solo sotto forma di composti.

•	 ALCALINO-TERROSI (IIA GRUPPO)
Sono berillio (Be), magnesio (Mg), calcio (Ca), stronzio (Sr), bario (Ba) e radio (Ra). Tendono a formare 
cationi bivalenti e come tali si ritrovano nei composti. La loro struttura elettronica esterna é costituita da un 
orbitale s completo.

ELEMENTI DI TRANSIZIONE → Sono anche detti metalli di transizione e corrispondono agli elementi del 
blocco d. Sono metalli che possono dare uno o più ioni con un orbitale d incompleto; vanno a formare ioni 
positivi.

SEMIMETALLI → Carattere anfotero, categoria estremamente limitata che si comporta in un determinato 
modo a seconda degli altri elementi con cui si combinano. In ordine di numero atomico crescente sono: boro 
(B), silicio (Si), germanio (Ge), arsenico (As), antimonio (Sb), tellurio (Te).

NON METALLI →
•	 CALCOGENI (VIA GRUPPO)

Sono ossigeno (O), zolfo (S), selenio (Se), tellurio (Te), polonio (Po) e livermonio (Lv) (elemento artificiale e 
radioattivo). Appartengono al blocco p e hanno configurazione elettronica che termina in s²p⁴.

•	 ALOGENI (VIIA GRUPPO)
Ne fanno parte il fluoro (F), cloro (Cl), bromo (Br), iodio (I) e astato (At). Hanno configurazione esterna 
s²p⁵ e il loro comportamento é dettato dal fatto che tenderanno a raggiungere l’ottetto, assumendo la 
configurazione elettronica del gas nobile che lo segue.

•	 GAS NOBILI (VIIIA GRUPPO)
Sono tutti gas monoatomici presenti nell’atmosfera in percentuali varie, sono elio (He), neon (Ne), argon (Ar). 
Atomi con gusci elettronici esterni completi, hanno raggiunto l’ottetto.
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•	Gruppi e periodi
•	Divisione degli elementi
•	Blocco s, p, d, f
•	Proprietà con andamento 

periodico

Esistono dei non metalli che fanno parte dei gruppi IV e V, ma questi non 
hanno nomi specifici come gli altri gruppi. Alcuni di questi elementi sono 
molto importanti soprattutto nel mondo biologico.
•	 Carbonio C

Gruppo IVA, importante perché ibridandosi può formare 4 legami covalenti 
e sarà l’elemento fondamentale per tutta la chimica organica, la cosiddetta chimica del carbonio.

•	 Azoto N
Gruppo VA, elemento piccolo e molto elettronegativo, se legato ad un atomo di idrogeno può andare a formare 
con un altra molecola il legame a ponte di idrogeno.

•	 Fosforo P
Gruppo VA, é il secondo minerale più abbondante nel nostro corpo, si trova nel terzo periodo quindi può ampliare 
l’ottetto e occupare gli orbitali d.

PROPRIETÀ PERIODICHE

AFFINITÀ ELETTRONICA → Energia che viene rilasciata quando un elettrone si lega a un atomo allo stato 
gassoso. Un elettrone si aggiunge a un atomo neutro andando a formare un anione. Siccome l’elettrone è 
molto instabile se dissociato, quando si unisce a un atomo diventa più stabile, andando dunque a liberare 
energia (minore energia = maggiore stabilità).

ANDAMENTO NELLA TAVOLA PERIODICA
Cresce lungo un periodo, diminuisce lungo un gruppo;
fluoro (F) ha valore più alto.

ENERGIA DI IONIZZAZIONE → Energia richiesta per allontanare a distanza infinita un elettrone da un atomo 
allo stato gassoso. Si forma un catione.

ANDAMENTO NELLA TAVOLA PERIODICA
Cresce lungo un periodo, diminuisce lungo un gruppo;
elio (He) ha valore più alto.

ELETTRONEGATIVITÀ → Proprietà che riflette la tendenza degli elementi ad attrarre elettroni. Ci sono 
varie definizioni di elettronegatività, la più semplice è quella di media elettronica. Media elettronica: 
elettronegatività può essere definita come la media tra affinità elettronica e energia di ionizzazione.

ANDAMENTO NELLA TAVOLA PERIODICA
Cresce lungo un periodo, diminuisce lungo un gruppo;
gli elementi più elettronegativi sono fluoro (F) e ossigeno (O);
i gas nobili non sono dotati di elettronegatività.

RAGGIO →
•	 RAGGIO ATOMICO

È equivalente alla metà della distanza 
minima tra il nucleo dell’atomo considerato 
e il nucleo di un atomo uguale.
ANDAMENTO NELLA TAVOLA PERIODICA

Diminuisce lungo un periodo, cresce 
lungo un gruppo.

•	 RAGGIO IONICO
Indica il raggio assunto dall’atomo dopo 
essere stato ionizzato, ovvero fornito o 
privato di elettroni.
•	 Catione → è più piccolo dell’atomo 

standard.
•	 Anione → è più grande dell’atomo 

standard.

APPROFONDIMENTO
PAROLE CHIAVE
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Mappe e quiz

Quiz di verifica  Acidi e basi

1. Quali dei seguenti abbinamenti tra definizione di acido/base e teoria acido/base è
corretto?

A. “Una base è una sostanza capace di cedere ioni H ” - teoria di Bronsted-Lowry
B. “Una base è una sostanza capace di cedere ioni H ” - teoria di Bronsted-Lowry
C. “Un acido è un accettore di un doppietto elettronico” - teoria di Arrhenius
D. “Una base è un donatore di un doppietto elettronico” - teoria di Lewis
E. “Una base è una sostanza in grado di accettare H  da un acido” - teoria di Arrhenius

2. Se si aggiungono 0,01 mmol di HCl a una soluzione di 1 L di acido acetico 0,01 M e acetato
di sodio 0,01 M, cosa accadrà alla soluzione?

A. Subisce un aumento del pH di 2 punti
B. Subisce una diminuzione del pH di 2 punti
C. Il suo pH rimane pressoché invariato
D. L’equilibrio si sposta verso l’acetato di sodio
E. Nessuna delle precedenti

3. Quale delle seguenti affermazioni è corretta?
A. L'acido fluoridrico è un acido più forte dell'acido iodidrico
B. L'acido cianidrico è un acido più debole dell'acido nitrico
C. L'ammoniaca è un acido più debole dell'idrossido di sodio
D. L'acido nitroso è un acido più forte dell'acido nitrico
E. L'ammoniaca è una base più forte dell'idrossido di potassio

210

Quiz di verifica � Tavola periodica

1. Quali delle seguenti affermazioni non sono corrette riguardo ai metalli alcalini?
I. Presentano un orbitale s completo
II. Si trovano quasi sempre in natura allo stato elementare
III. Appartengono al gruppo I A
IV. L’energia di prima ionizzazione aumenta con l’aumentare del numero atomico

A. Solo II
B. II e IV
C. I e IV
D. I, II e IV
E. Tutte

2. Sapendo che gli elementi litio, berillio, boro, carbonio e azoto si trovano tutti nel secondo
periodo e sono elencati con numero atomico crescente, si può affermare che il raggio
atomico:

A. segue la progressione Li � Be � B � C �N
B. segue la progressione Li � Be � B � C � N
C. è lo stesso per tutti gli elementi poiché appartengono allo stesso periodo
D. varia tra tutti gli elementi ma non segue un andamento preciso
E. è maggiore per l’atomo di boro

3. Gli alogeni non:
A. sono il settimo gruppo della tavola periodica
B. tendono a formare ioni con una carica negativa
C. comprendono il fosforo
D. comprendono il cloro
E. hanno configurazione elettronica esterna identica tra loro
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�oluzio�i co��e��a�e dei �uiz

1. Risposta corretta: D
I metalli alcalini sono gli elementi che occupano il primo gruppo della tavola periodica
(affermazione 3 corretta) e presentano un solo elettrone nell’orbitale più esterno di tipo s
(affermazione 1 errata, si riferisce ai metalli alcalino-terrosi). Avendo un solo elettrone nello
strato più esterno, sono molto reattivi, per cui non si trovano mai in natura allo stato elementare,
bensì sotto forma di composti (affermazione 2 errata). L’energia di ionizzazione aumenta lungo i
periodi e diminuisce lungo i gruppi, quindi con l’aumentare del numero atomico nei metalli alcalini
essa diminuisce (affermazione 4 errata).

2. Risposta corretta: A
In uno stesso periodo, spostandosi da sinistra verso destra (quindi all'aumentare del numero
atomico) aumenta la carica positiva del nucleo, pertanto gli elettroni risultano sempre più attratti
dalle cariche positive nucleari. Come conseguenza si osserva una riduzione del raggio atomico, il
quale invece cresce spostandosi verso il basso lungo un gruppo.

3. Risposta corretta: C
Attenzione: il quesito richiede di indicare l'affermazione falsa rispetto agli alogeni. Il fosforo �P�
non è un elemento compreso nel gruppo degli alogeni �VII A�, esso infatti appartiene al quinto
gruppo �V A� degli elementi rappresentativi (se si considera invece la più recente nomenclatura
IUPAC che nomina i gruppi da 1 a 18 il suo è il gruppo 15�.

4. L’energia di ionizzazione cresce lungo un  ____________________________________________
A.    gruppo
B.    blocco
C.    periodo
D.    margine
E.    elemento
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Quiz di verifica  Acidi e basi

1. Quali dei seguenti abbinamenti tra definizione di acido/base e teoria acido/base è
corretto?

A. “Una base è una sostanza capace di cedere ioni H ” - teoria di Bronsted-Lowry
B. “Una base è una sostanza capace di cedere ioni H ” - teoria di Bronsted-Lowry
C. “Un acido è un accettore di un doppietto elettronico” - teoria di Arrhenius
D. “Una base è un donatore di un doppietto elettronico” - teoria di Lewis
E. “Una base è una sostanza in grado di accettare H  da un acido” - teoria di Arrhenius

2. Se si aggiungono 0,01 mmol di HCl a una soluzione di 1 L di acido acetico 0,01 M e acetato
di sodio 0,01 M, cosa accadrà alla soluzione?

A. Subisce un aumento del pH di 2 punti
B. Subisce una diminuzione del pH di 2 punti
C. Il suo pH rimane pressoché invariato
D. L’equilibrio si sposta verso l’acetato di sodio
E. Nessuna delle precedenti

3. Quale delle seguenti affermazioni è corretta?
A. L'acido fluoridrico è un acido più forte dell'acido iodidrico
B. L'acido cianidrico è un acido più debole dell'acido nitrico
C. L'ammoniaca è un acido più debole dell'idrossido di sodio
D. L'acido nitroso è un acido più forte dell'acido nitrico
E. L'ammoniaca è una base più forte dell'idrossido di potassio

210

Quiz di verifica � Tavola periodica

1. Quali delle seguenti affermazioni non sono corrette riguardo ai metalli alcalini?
I. Presentano un orbitale s completo
II. Si trovano quasi sempre in natura allo stato elementare
III. Appartengono al gruppo I A
IV. L’energia di prima ionizzazione aumenta con l’aumentare del numero atomico

A. Solo II
B. II e IV
C. I e IV
D. I, II e IV
E. Tutte

2. Sapendo che gli elementi litio, berillio, boro, carbonio e azoto si trovano tutti nel secondo
periodo e sono elencati con numero atomico crescente, si può affermare che il raggio
atomico:

A. segue la progressione Li � Be � B � C �N
B. segue la progressione Li � Be � B � C � N
C. è lo stesso per tutti gli elementi poiché appartengono allo stesso periodo
D. varia tra tutti gli elementi ma non segue un andamento preciso
E. è maggiore per l’atomo di boro

3. Gli alogeni non:
A. sono il settimo gruppo della tavola periodica
B. tendono a formare ioni con una carica negativa
C. comprendono il fosforo
D. comprendono il cloro
E. hanno configurazione elettronica esterna identica tra loro

211

Quiz di verifica � Tavola periodica

1. Quali delle seguenti affermazioni non sono corrette riguardo ai metalli alcalini?
I. Presentano un orbitale s completo
II. Si trovano quasi sempre in natura allo stato elementare
III. Appartengono al gruppo I A
IV. L’energia di prima ionizzazione aumenta con l’aumentare del numero atomico

A. Solo II
B. II e IV
C. I e IV
D. I, II e IV
E. Tutte

2. Sapendo che gli elementi litio, berillio, boro, carbonio e azoto si trovano tutti nel secondo
periodo e sono elencati con numero atomico crescente, si può affermare che il raggio
atomico:

A. segue la progressione Li � Be � B � C �N
B. segue la progressione Li � Be � B � C � N
C. è lo stesso per tutti gli elementi poiché appartengono allo stesso periodo
D. varia tra tutti gli elementi ma non segue un andamento preciso
E. è maggiore per l’atomo di boro

3. Gli alogeni non:
A. sono il settimo gruppo della tavola periodica
B. tendono a formare ioni con una carica negativa
C. comprendono il fosforo
D. comprendono il cloro
E. hanno configurazione elettronica esterna identica tra loro

�oluzio�i co��e��a�e dei �uiz

1. Risposta corretta: D
I metalli alcalini sono gli elementi che occupano il primo gruppo della tavola periodica
(affermazione 3 corretta) e presentano un solo elettrone nell’orbitale più esterno di tipo s
(affermazione 1 errata, si riferisce ai metalli alcalino-terrosi). Avendo un solo elettrone nello
strato più esterno, sono molto reattivi, per cui non si trovano mai in natura allo stato elementare,
bensì sotto forma di composti (affermazione 2 errata). L’energia di ionizzazione aumenta lungo i
periodi e diminuisce lungo i gruppi, quindi con l’aumentare del numero atomico nei metalli alcalini
essa diminuisce (affermazione 4 errata).

2. Risposta corretta: A
In uno stesso periodo, spostandosi da sinistra verso destra (quindi all'aumentare del numero
atomico) aumenta la carica positiva del nucleo, pertanto gli elettroni risultano sempre più attratti
dalle cariche positive nucleari. Come conseguenza si osserva una riduzione del raggio atomico, il
quale invece cresce spostandosi verso il basso lungo un gruppo.

3. Risposta corretta: C
Attenzione: il quesito richiede di indicare l'affermazione falsa rispetto agli alogeni. Il fosforo �P�
non è un elemento compreso nel gruppo degli alogeni �VII A�, esso infatti appartiene al quinto
gruppo �V A� degli elementi rappresentativi (se si considera invece la più recente nomenclatura
IUPAC che nomina i gruppi da 1 a 18 il suo è il gruppo 15�.

4. Risposta corretta: C

371

Soluzioni commentate 

Tavola periodica



FONDAMENTI DI CHIMICA INORGANICA

Reazioni da cui si possono ottenere le principali classi di composti inorganici

+ H₂
IDRURI
(NaH)

+ O₂
OSSIDI BASICI

(Na₂O)

+ O₂
ANIDRIDI

(SO₂)

+ H₂
IDRACIDI

(H₂S)

METALLI (Na) NON METALLI (S)

ELEMENTI

+ H₂O
IDROSSIDI

(NaOH)

+ H₂O
OSSIACIDI
(H₂SO₃ )

SALE BINARIO
idracido+idrossido (Na₂S)

SALE TERNARIO
idrossido+ossiacido (Na₂SO₃)

COMPOSTI INORGANICI

CLASSIFICAZIONE

TRADIZIONALE IUPAC

FeO = ossido ferroso FeO = monossido di ferro

Fe₂O₃ = ossido ferrico Fe₂O₃ = triossido di ferro

NOMENCLATURA
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•	Metalli
•	Non metalli
•	Composto binario
•	Composto ternario
•	Idruri
•	Ossidi basici

•	Anidridi
•	Idrossidi
•	Ossiacidi
•	Idracidi
•	Sali binari
•	Sali ternari

In natura esistono due tipi di composti: organici e 
inorganici. Tra i composti inorganici si trova tutto ciò che 
non contiene carbonio. I composti organici invece sono 
anche detti composti del carbonio. Sono i costituenti di 
tutti gli esseri viventi - più precisamente gli zuccheri, i 
lipidi, gli acidi nucleici e le proteine. 
Il carbonio forma l’impalcatura per fosforo, zolfo, idrogeno, ossigeno e azoto. I composti inorganici 
includono tutti i composti che non contengono carbonio nelle loro molecole (tranne il diossido di 
carbonio, o anidride carbonica, e pochi altri composti del carbonio). 
Molti composti inorganici sono necessari alla vita: tra questi occupa un posto particolare l’acqua (la maggior 
parte delle reazioni fondamentali per gli organismi viventi si svolge in soluzione acquosa).

PROPRIETÀ DEI COMPOSTI INORGANICI

COMPOSTI BINARI
Formati da due soli elementi: catione = elemento con elettronegatività minore, anione = elemento con 
elettronegatività maggiore.

OSSIDI BASICI → Formati da un metallo e ossigeno. Esempi: CaO = ossido di calcio, CuO = ossido rameico, 
Na₂O = ossido di sodio.

PROPRIETÀ → Se sono solubili, hanno comportamento basico dato dalla reazione tra lo ione O₂⁻ e H₂O, 
che porta alla formazione di OH⁻.

•	 ANIDRIDI (OSSIDI ACIDI) → Formati da un non-metallo e ossigeno. Esempi: B₂O₃ = anidride borica, 
SO₃ = anidride solforica, SO₂ = anidride solforosa, Cl₂O₃ = anidride clorosa, Cl₂O₅ = anidride clorica.

PROPRIETÀ → Se sono solubili, hanno comportamento acido: reagiscono con H₂O liberando H⁺ in 
soluzione.

•	 IDRURI METALLICI → Esempi: LiH = idruro di litio, NaH = idruro di sodio, KH = idruro di potassio.
PROPRIETÀ → Hanno carattere ionico. In acqua reagiscono come basi, liberando idrogeno gassoso e 
formando un idrossido del metallo.

•	 IDRURI COVALENTI → Esempi: NH₃ = ammoniaca, CH₄ = metano.
PROPRIETÀ → Gli atomi sono legati tra loro da legami covalenti. In acqua non reagiscono in modo 
standard.

•	 IDRACIDI → Esempi: HI = acido iodidrico, H₂S = acido solfidrico, HCl = acido cloridrico.
PROPRIETÀ Hanno carattere acido, quindi in soluzione acquosa si scindono liberando ioni H⁺ e anioni.

•	 SALI BINARI → Esempi: CuCl = cloruro rameoso, Na₂S = solfuro di sodio.
PROPRIETÀ → Sono sali neutri composti da ioni che, se liberati in acqua, non vanno a modificare il pH 
della soluzione.

COMPOSTI TERNARI
•	 IDROSSIDI → Esempi: NaOH = idrossido di sodio, Fe (OH)₂ = idrossido ferroso, Fe(OH)₃ = idrossido ferrico.

PROPRIETÀ → Sono sostanze basiche che in acqua liberano OH⁻.

•	 OSSIACIDI → Esempi: H₂SO₃ = acido solforoso, H₂SO₄ = acido solforico, HPO₃ = acido metafosforico, 
•	H₄P₂O₇ = acido pirofosforico, H₃ PO₄ = acido ortofosforico.

PROPRIETÀ → Sono sostanze acide che in acqua liberano H⁺.

•	 SALI TERNARI → Esempi: Na₂SO₃ = solfito di sodio, FeSO₄ = solfato ferroso, CaCO₃ = carbonato di calcio, 
NaClO = ipoclorito di sodio, NaClO₂ = clorito di sodio, Fe₃ (PO₄)₂= ortofosfato ferroso.

PROPRIETÀ → Le proprietà variano da molecola a molecola. Possono essere ottenuti con più tipi di 
reazioni, ad esempio quella tra un idrossido e un ossiacido.

APPROFONDIMENTO

PAROLE CHIAVE
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Mappe e quiz

Quiz di verifica  Acidi e basi

1. Quali dei seguenti abbinamenti tra definizione di acido/base e teoria acido/base è
corretto?

A. “Una base è una sostanza capace di cedere ioni H ” - teoria di Bronsted-Lowry
B. “Una base è una sostanza capace di cedere ioni H ” - teoria di Bronsted-Lowry
C. “Un acido è un accettore di un doppietto elettronico” - teoria di Arrhenius
D. “Una base è un donatore di un doppietto elettronico” - teoria di Lewis
E. “Una base è una sostanza in grado di accettare H  da un acido” - teoria di Arrhenius

2. Se si aggiungono 0,01 mmol di HCl a una soluzione di 1 L di acido acetico 0,01 M e acetato
di sodio 0,01 M, cosa accadrà alla soluzione?

A. Subisce un aumento del pH di 2 punti
B. Subisce una diminuzione del pH di 2 punti
C. Il suo pH rimane pressoché invariato
D. L’equilibrio si sposta verso l’acetato di sodio
E. Nessuna delle precedenti

3. Quale delle seguenti affermazioni è corretta?
A. L'acido fluoridrico è un acido più forte dell'acido iodidrico
B. L'acido cianidrico è un acido più debole dell'acido nitrico
C. L'ammoniaca è un acido più debole dell'idrossido di sodio
D. L'acido nitroso è un acido più forte dell'acido nitrico
E. L'ammoniaca è una base più forte dell'idrossido di potassio

214

Quiz di verifica � Fondamenti di chimica inorganica

1. Si indichi a quale classe di composti appartiene ciascuna delle seguenti molecole: KCl, KH,
Cl₂O₅.

A. Sale ternario, sale binario, anidride
B. Idruro, idracido, ossiacido
C. Idruro, anidride, ossiacido
D. Idrossido, sale ternario, idracido
E. Sale binario, idruro, anidride

2. Qual è la nomenclatura IUPAC corretta per SO₂?
A. Ossido di zolfo �II�
B. Anidride solforica
C. Diossido di zolfo �IV�
D. Anidride solforosa
E. Monossido di zolfo

3. Quale classe di composti inorganici è ottenuta dalla reazione tra ossidi basici e acqua?

A. Idruri
B. Idrossidi
C. Idracidi
D. Ossiacidi
E. Sali binari
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Quiz di verifica � Fondamenti di chimica inorganica

1. Si indichi a quale classe di composti appartiene ciascuna delle seguenti molecole: KCl, KH,
Cl₂O₅.

A. Sale ternario, sale binario, anidride
B. Idruro, idracido, ossiacido
C. Idruro, anidride, ossiacido
D. Idrossido, sale ternario, idracido
E. Sale binario, idruro, anidride

2. Qual è la nomenclatura IUPAC corretta per SO₂?
A. Ossido di zolfo �II�
B. Anidride solforica
C. Diossido di zolfo �IV�
D. Anidride solforosa
E. Monossido di zolfo

3. Quale classe di composti inorganici è ottenuta dalla reazione tra ossidi basici e acqua?

A. Idruri
B. Idrossidi
C. Idracidi
D. Ossiacidi
E. Sali binari

�o�uzioni commentate dei �uiz

1. Risposta corretta: E
KCl è una molecola formata da metallo + non-metallo, ottenuta dalla reazione di neutralizzazione
tra un idrossido e un idracido, che porta alla formazione di un sale binario. KH è formato da
metallo + idrogeno e appartiene quindi alla classe degli idruri metallici. Cl�O� (non-metallo +
ossigeno) appartiene alla classe delle anidridi.

2. Risposta corretta: C
La nomenclatura IUPAC assegna all'ossigeno presente negli ossidi (acidi e basici) il nome di
"ossido" preceduto da un prefisso che indica il numero di atomi di ossigeno presenti: nel caso in
esame è un di-ossido (due atomi di ossigeno). Il non-metallo legato all'ossigeno invece mantiene
il nome dell'elemento, al più seguito, tra parentesi, dal numero di ossidazione (in questo caso il
numero di ossidazione dello zolfo è �4�. La nomenclatura IUPAC della molecola proposta è
pertanto diossido di zolfo �IV�.

3. Risposta corretta: B
La classe degli ossidi basici è costituita dai composti formati da metallo + ossigeno (un esempio
è il monossido di rame �II�, CuO�. Quando un composto appartenente a questa classe reagisce
con acqua si forma un idrossido, costituito dal metallo di partenza a cui è legato il gruppo �OH
(ossidrile). Prendendo come esempio il monossido di rame �II�, la reazione di formazione
dell'idrossido è la seguente:

CuO � H�O � Cu(OH)�

4. La formula minima del glucosio è   ____________________________________________
A.    CHO 
B.    CH₂O 
C.   C6H12O6 
D.   COOH 
E.    C3H6O3
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Quiz di verifica  Acidi e basi

1. Quali dei seguenti abbinamenti tra definizione di acido/base e teoria acido/base è
corretto?

A. “Una base è una sostanza capace di cedere ioni H ” - teoria di Bronsted-Lowry
B. “Una base è una sostanza capace di cedere ioni H ” - teoria di Bronsted-Lowry
C. “Un acido è un accettore di un doppietto elettronico” - teoria di Arrhenius
D. “Una base è un donatore di un doppietto elettronico” - teoria di Lewis
E. “Una base è una sostanza in grado di accettare H  da un acido” - teoria di Arrhenius

2. Se si aggiungono 0,01 mmol di HCl a una soluzione di 1 L di acido acetico 0,01 M e acetato
di sodio 0,01 M, cosa accadrà alla soluzione?

A. Subisce un aumento del pH di 2 punti
B. Subisce una diminuzione del pH di 2 punti
C. Il suo pH rimane pressoché invariato
D. L’equilibrio si sposta verso l’acetato di sodio
E. Nessuna delle precedenti

3. Quale delle seguenti affermazioni è corretta?
A. L'acido fluoridrico è un acido più forte dell'acido iodidrico
B. L'acido cianidrico è un acido più debole dell'acido nitrico
C. L'ammoniaca è un acido più debole dell'idrossido di sodio
D. L'acido nitroso è un acido più forte dell'acido nitrico
E. L'ammoniaca è una base più forte dell'idrossido di potassio
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Quiz di verifica � Fondamenti di chimica inorganica

1. Si indichi a quale classe di composti appartiene ciascuna delle seguenti molecole: KCl, KH,
Cl₂O₅.

A. Sale ternario, sale binario, anidride
B. Idruro, idracido, ossiacido
C. Idruro, anidride, ossiacido
D. Idrossido, sale ternario, idracido
E. Sale binario, idruro, anidride

2. Qual è la nomenclatura IUPAC corretta per SO₂?
A. Ossido di zolfo �II�
B. Anidride solforica
C. Diossido di zolfo �IV�
D. Anidride solforosa
E. Monossido di zolfo

3. Quale classe di composti inorganici è ottenuta dalla reazione tra ossidi basici e acqua?

A. Idruri
B. Idrossidi
C. Idracidi
D. Ossiacidi
E. Sali binari
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Quiz di verifica � Fondamenti di chimica inorganica

1. Si indichi a quale classe di composti appartiene ciascuna delle seguenti molecole: KCl, KH,
Cl₂O₅.

A. Sale ternario, sale binario, anidride
B. Idruro, idracido, ossiacido
C. Idruro, anidride, ossiacido
D. Idrossido, sale ternario, idracido
E. Sale binario, idruro, anidride

2. Qual è la nomenclatura IUPAC corretta per SO₂?
A. Ossido di zolfo �II�
B. Anidride solforica
C. Diossido di zolfo �IV�
D. Anidride solforosa
E. Monossido di zolfo

3. Quale classe di composti inorganici è ottenuta dalla reazione tra ossidi basici e acqua?

A. Idruri
B. Idrossidi
C. Idracidi
D. Ossiacidi
E. Sali binari

�o�uzioni commentate dei �uiz

1. Risposta corretta: E
KCl è una molecola formata da metallo + non-metallo, ottenuta dalla reazione di neutralizzazione
tra un idrossido e un idracido, che porta alla formazione di un sale binario. KH è formato da
metallo + idrogeno e appartiene quindi alla classe degli idruri metallici. Cl�O� (non-metallo +
ossigeno) appartiene alla classe delle anidridi.

2. Risposta corretta: C
La nomenclatura IUPAC assegna all'ossigeno presente negli ossidi (acidi e basici) il nome di
"ossido" preceduto da un prefisso che indica il numero di atomi di ossigeno presenti: nel caso in
esame è un di-ossido (due atomi di ossigeno). Il non-metallo legato all'ossigeno invece mantiene
il nome dell'elemento, al più seguito, tra parentesi, dal numero di ossidazione (in questo caso il
numero di ossidazione dello zolfo è �4�. La nomenclatura IUPAC della molecola proposta è
pertanto diossido di zolfo �IV�.

3. Risposta corretta: B
La classe degli ossidi basici è costituita dai composti formati da metallo + ossigeno (un esempio
è il monossido di rame �II�, CuO�. Quando un composto appartenente a questa classe reagisce
con acqua si forma un idrossido, costituito dal metallo di partenza a cui è legato il gruppo �OH
(ossidrile). Prendendo come esempio il monossido di rame �II�, la reazione di formazione
dell'idrossido è la seguente:

CuO � H�O � Cu(OH)�

4. Risposta corretta: B
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LEGAMI CHIMICI

APPROFONDIMENTO •	Legame covalente polare 
(eteropolare) o covalente 
puro (omopolare)

•	Legame ionico
•	Legame dativo
•	Legame metallico
•	Interazione dipolo-dipolo
•	Interazione dipolo-dipolo 

indotto
•	Interazione dipolo 

istantaneo-dipolo indotto

PAROLE CHIAVE

Le forze di Van der Waals sono forze intermolecolari considerate più 
deboli rispetto a legami intramolecolari, come quello covalente. 
Con il tempo, si è scoperto quanto queste deboli interazioni siano 
fondamentali in tutti quei processi in cui in natura si verifica coesione, 
attrito o condensazione. Per esempio, la capacità dei gechi di arrampicarsi 
sulle pareti a “testa in giù” è data proprio da queste forze. 
La formazione di dipoli istantanei - dipoli indotti tra la superficie e le zampe 
genera un’attrazione temporanea, ma capace di rigenerarsi continuamente, 
che permette all’animaletto di “vincere” la gravità.

ELETTRONEGATIVITÀ

È la grandezza che indica la capacità di attrazione di un atomo nei confronti degli elettroni di valenza di 
un altro atomo. Le interazioni presenti tra gli atomi vengono chiamate legami chimici.
Ogni atomo tende a completare gli orbitali del livello più esterno poiché completare l’ottetto permette di 
ottenere una maggiore stabilità. In base al valore della differenza di elettronegatività tra gli atomi coinvolti in 
un legame chimico è possibile stabilirne la tipologia.

SCALA DI PAULING
Permette di calcolare l’ elettronegatività di un elemento B, data l’elettronegativà (e) di un elemento A, a 
cui è legato. Permette di calcolare l’energia di risonanza ionica-covalente (indicata con la lettera Δ).

POLARITÀ

È una proprietà molecolare che prevede un accumulo di carica 
parziale positiva su un lato di una molecola e una carica 
parziale negativa dal lato opposto → si creano due poli. 
Le molecole prive di questa distinzione sono definite apolari. 
Una tipica molecola polare è l’acqua, dove il polo negativo è 
rappresentato dall’atomo di ossigeno e quello positivo dai due atomi 
di idrogeno. Un esempio di molecola apolare è il metano che, con 
i suoi quattro atomi di idrogeno legati a un unico atomo di carbonio, 
assume una distribuzione di carica ordinata e simmetrica.

ENERGIA DI LEGAME

È l’energia necessaria per 
rompere omoliticamente un 
legame covalente. 
Si misura in kJ / mol.

Elettronegatività crescente dal gruppo I al gruppo VII
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Sono interazioni elettrostatiche tra dipoli indotti 
e permanenti, indicano quindi l’attrazione e la 
repulsione presente tra molecole diverse ma 
prossime l’una all’altra (all’esterno→intramolecolari). 
Sono interazioni deboli e possono riguardare sia 
molecole polari che apolari.

INTRAMOLECOLARI

LEGAME COVALENTE → Si forma tra due atomi di elementi non metallici e con un’alta elettronegatività. 
In base agli atomi tra cui si instaura il legame si parla di:
•	 LEGAME COVALENTE PURO

0 < differenza di elettronegatività < 0,4.
È anche chiamato omopolare e si forma tra atomi 
uguali dello stesso elemento. 
Può essere un legame singolo, doppio o triplo in 
base al numero di elettroni condivisi dai due atomi. 
In questo tipo di legame gli elettroni appartengono a 
entrambi gli atomi per cui si parla di condivisione di 
elettroni.

•	 LEGAME COVALENTE POLARE
0,4 < differenza di elettronegatività < 1,7. 
È anche chiamato eteropolare e si forma tra atomi di 
elementi diversi. Formandosi tra atomi di elementi diversi sarà presente una differenza di elettronegatività. 
La nube elettronica tenderà a concentrarsi in prossimità dell’atomo più elettronegativo e si crea un polo 
negativo e uno positivo.

•	 LEGAME DATIVO
È un particolare legame covalente in cui un singolo atomo mette a disposizione come “donatore” entrambi 
gli elettroni necessari per stabilire un legame covalente. L’accettore non mette a disposizione nessun 
elettrone, ma semplicemente riempie un suo orbitale vuoto con il doppietto del donatore.

LEGAME IONICO → Si stabilisce tra due atomi che 
hanno una grande differenza di elettronegatività. 
Infatti si può identificare un atomo meno 
elettronegativo polarizzato positivamente (catione) 
e uno molto elettronegativo su cui si concentrerà la 
carica negativa (anione). 
Differenza di elettronegatività > 1,7.
Qui non è presente una condivisione di elettroni ma una divisione di carica netta, 
conseguenza dell’attrazione elettrostatica tra i due atomi.
LEGAME METALLICO → È un’attrazione elettrostatica presente tra gli elettroni di valenza 
e gli ioni positivi dei metalli (cationi).
•	 MODELLO A NUBE ELETTRONICA

Gli atomi di un metallo tendono a cedere elettroni e a diventare cationi per poi aderire gli uni agli altri in 
strutture definite. Gli elettroni di valenza sono liberi di muoversi in modo delocalizzato. Il cristallo metallico è 
quindi formato da un mare di elettroni in cui galleggiano ioni positivi.

INTERMOLECOLARI

FORZE DI WAN DER WAALS

Dipolo-dipolo Si genera quando molecole polari si dispongono in modo da 
avvicinare i poli di carica opposta.

Dipolo permanente
dipolo indotto

Si genera nel momento in cui una molecola polare come uno ione, 
induce un dipolo in una molecola precedentemente apolare.

Dipolo istantaneo-dipolo indotto 
(forze di London)

Si genera nel momento in cui su una molecola si accumula 
temporaneamente una nube elettronica → dipolo istantaneo che induce 
dei dipoli nelle molecole circostanti.
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Mappe e quiz

Quiz di verifica  Acidi e basi

1. Quali dei seguenti abbinamenti tra definizione di acido/base e teoria acido/base è
corretto?

A. “Una base è una sostanza capace di cedere ioni H ” - teoria di Bronsted-Lowry
B. “Una base è una sostanza capace di cedere ioni H ” - teoria di Bronsted-Lowry
C. “Un acido è un accettore di un doppietto elettronico” - teoria di Arrhenius
D. “Una base è un donatore di un doppietto elettronico” - teoria di Lewis
E. “Una base è una sostanza in grado di accettare H  da un acido” - teoria di Arrhenius

2. Se si aggiungono 0,01 mmol di HCl a una soluzione di 1 L di acido acetico 0,01 M e acetato
di sodio 0,01 M, cosa accadrà alla soluzione?

A. Subisce un aumento del pH di 2 punti
B. Subisce una diminuzione del pH di 2 punti
C. Il suo pH rimane pressoché invariato
D. L’equilibrio si sposta verso l’acetato di sodio
E. Nessuna delle precedenti

3. Quale delle seguenti affermazioni è corretta?
A. L'acido fluoridrico è un acido più forte dell'acido iodidrico
B. L'acido cianidrico è un acido più debole dell'acido nitrico
C. L'ammoniaca è un acido più debole dell'idrossido di sodio
D. L'acido nitroso è un acido più forte dell'acido nitrico
E. L'ammoniaca è una base più forte dell'idrossido di potassio
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Quiz di verifica � Legami chimici

1. Il legame covalente polare:
A. è anche chiamato omopolare
B. è caratterizzato da una differenza di elettronegatività compresa tra 0 e 0.4
C. è caratterizzato da una differenza di elettronegatività compresa tra 0.4 e 1.7
D. causa un addensamento della nube elettronica in prossimità dell'atomo meno

elettronegativo
E. si forma tra un atomo 'donatore' che mette a disposizione entrambi gli elettroni di legame

e un atomo 'accettore'

2. Sapendo che carbonio e idrogeno hanno rispettivamente elettronegatività pari a 2.55 e
2.20, quale legame si forma tra i due atomi?

A. Legame covalente apolare
B. Legame metallico
C. Legame dativo
D. Forza di London
E. Legame covalente polare

3. Quale affermazione è errata riguardo le forze intermolecolari?
A. Possono riguardare sia molecole polari che apolari
B. Indicano attrazione e repulsione tra molecole prossime l'una all'altra
C. Il legame a idrogeno è più forte rispetto alle forze di London
D. Le forze intermolecolari sono di natura elettrostatica
E. Agiscono soltanto nello stato di aggregazione solido
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1. Risposta corretta: C
Il legame covalente polare, anche detto covalente eteropolare, è un legame chimico che si 
instaura tra atomi di elementi differenti, caratterizzato da un'alta differenza di elettronegatività, 
valore che si aggira generalmente tra 0.4 e 1.7. La nube degli elettroni che costituiscono il 
legame covalente è concentrata sull'atomo più elettronegativo, poiché questo ha una tendenza 
maggiore ad attrarre verso di sé elettroni condivisi. L'alternativa E riporta invece la definizione di 
legame dativo, un particolare legame covalente in cui l'atomo donatore fornisce la coppia di 
elettroni che va a riempire un orbitale libero dell'atomo accettore.

2. Risposta corretta: A
Il legame che si forma tra C e H è covalente apolare; si può verificare calcolando la differenza di 
elettronegatività tra i due elementi: si ottiene ΔE � 2.55 � 2.20 � 0.35, valore compreso tra 0 e 
0.4.

3. Risposta corretta: E
Le forze intermolecolari sono forze di natura elettrostatica che mantengono le molecole vicine 
tra loro, sia polari che apolari; indicano quindi l'attrazione o la repulsione tra molecole diverse 
prossime le une alle altre. Possono essere forze dipolo-dipolo, forze di London o legami a 
idrogeno; mentre le forze dipolo-dipolo si generano tra dipoli permanenti, le forze di London 
sono dovute all’attrazione tra molecole apolari che diventano dipoli indotti temporanei a causa 
dello sbilanciamento della distribuzione degli elettroni. Il legame a idrogeno è invece una forza 
attrattiva che si instaura tra molecole dove un atomo di idrogeno è legato covalentemente a un 
atomo molto elettronegativo; nonostante sia 10 volte più debole di un legame covalente, è il 
legame intermolecolare più forte. Le interazioni intermolecolari sono presenti in tutte le forme di 
aggregazione della materia, per questo motivo è errato affermare che agiscono soltanto nello 
stato di aggregazione solido.

4. Il legame a idrogeno è un tipo di legame  _______________________________ che si forma tra 
molecole in cui un atomo di idrogeno è legato covalentemente ad elementi estremamente 
elettronegativi e piccoli, nello specifico con fluoro, ossigeno e azoto.

A. 	 intermolecolare
B. 	 intramolecolare
C. 	 ionico
D. 	 basico
E. 	 acido
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Quiz di verifica  Acidi e basi

1. Quali dei seguenti abbinamenti tra definizione di acido/base e teoria acido/base è
corretto?

A. “Una base è una sostanza capace di cedere ioni H ” - teoria di Bronsted-Lowry
B. “Una base è una sostanza capace di cedere ioni H ” - teoria di Bronsted-Lowry
C. “Un acido è un accettore di un doppietto elettronico” - teoria di Arrhenius
D. “Una base è un donatore di un doppietto elettronico” - teoria di Lewis
E. “Una base è una sostanza in grado di accettare H  da un acido” - teoria di Arrhenius

2. Se si aggiungono 0,01 mmol di HCl a una soluzione di 1 L di acido acetico 0,01 M e acetato
di sodio 0,01 M, cosa accadrà alla soluzione?

A. Subisce un aumento del pH di 2 punti
B. Subisce una diminuzione del pH di 2 punti
C. Il suo pH rimane pressoché invariato
D. L’equilibrio si sposta verso l’acetato di sodio
E. Nessuna delle precedenti

3. Quale delle seguenti affermazioni è corretta?
A. L'acido fluoridrico è un acido più forte dell'acido iodidrico
B. L'acido cianidrico è un acido più debole dell'acido nitrico
C. L'ammoniaca è un acido più debole dell'idrossido di sodio
D. L'acido nitroso è un acido più forte dell'acido nitrico
E. L'ammoniaca è una base più forte dell'idrossido di potassio
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Quiz di verifica � Legami chimici

1. Il legame covalente polare:
A. è anche chiamato omopolare
B. è caratterizzato da una differenza di elettronegatività compresa tra 0 e 0.4
C. è caratterizzato da una differenza di elettronegatività compresa tra 0.4 e 1.7
D. causa un addensamento della nube elettronica in prossimità dell'atomo meno

elettronegativo
E. si forma tra un atomo 'donatore' che mette a disposizione entrambi gli elettroni di legame

e un atomo 'accettore'

2. Sapendo che carbonio e idrogeno hanno rispettivamente elettronegatività pari a 2.55 e
2.20, quale legame si forma tra i due atomi?

A. Legame covalente apolare
B. Legame metallico
C. Legame dativo
D. Forza di London
E. Legame covalente polare

3. Quale affermazione è errata riguardo le forze intermolecolari?
A. Possono riguardare sia molecole polari che apolari
B. Indicano attrazione e repulsione tra molecole prossime l'una all'altra
C. Il legame a idrogeno è più forte rispetto alle forze di London
D. Le forze intermolecolari sono di natura elettrostatica
E. Agiscono soltanto nello stato di aggregazione solido
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1. Risposta corretta: C
Il legame covalente polare, anche detto covalente eteropolare, è un legame chimico che si 
instaura tra atomi di elementi differenti, caratterizzato da un'alta differenza di elettronegatività, 
valore che si aggira generalmente tra 0.4 e 1.7. La nube degli elettroni che costituiscono il 
legame covalente è concentrata sull'atomo più elettronegativo, poiché questo ha una tendenza 
maggiore ad attrarre verso di sé elettroni condivisi. L'alternativa E riporta invece la definizione di 
legame dativo, un particolare legame covalente in cui l'atomo donatore fornisce la coppia di 
elettroni che va a riempire un orbitale libero dell'atomo accettore.

2. Risposta corretta: A
Il legame che si forma tra C e H è covalente apolare; si può verificare calcolando la differenza di 
elettronegatività tra i due elementi: si ottiene ΔE � 2.55 � 2.20 � 0.35, valore compreso tra 0 e 
0.4.

3. Risposta corretta: E
Le forze intermolecolari sono forze di natura elettrostatica che mantengono le molecole vicine 
tra loro, sia polari che apolari; indicano quindi l'attrazione o la repulsione tra molecole diverse 
prossime le une alle altre. Possono essere forze dipolo-dipolo, forze di London o legami a 
idrogeno; mentre le forze dipolo-dipolo si generano tra dipoli permanenti, le forze di London 
sono dovute all’attrazione tra molecole apolari che diventano dipoli indotti temporanei a causa 
dello sbilanciamento della distribuzione degli elettroni. Il legame a idrogeno è invece una forza 
attrattiva che si instaura tra molecole dove un atomo di idrogeno è legato covalentemente a un 
atomo molto elettronegativo; nonostante sia 10 volte più debole di un legame covalente, è il 
legame intermolecolare più forte. Le interazioni intermolecolari sono presenti in tutte le forme di 
aggregazione della materia, per questo motivo è errato affermare che agiscono soltanto nello 
stato di aggregazione solido.

4. Risposta corretta: A
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