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In copertina la rappresentazione di un alogenuro di perovskite, il metilammonio piombo ioduro (CH
3
NH

2
PbI

3
). Questo tipo di composti 

sta emergendo negli ultimi anni come valida alternativa ai semiconduttori convenzionali come il silicio, l’arsenuro di gallio e il seleniuro 

di cadmio. Gli alogenuri di perovskite sono potenzialmente ottimi materiali per la fabbricazione di LED e di rivelatori di radiazioni, ma 

l’applicazione più promettente riguarda le celle fotovoltaiche. Gli scienziati sono stati in grado di costruire celle fotovoltaiche basate su 

alogenuri di perovskiti con efficienza di conversione del 20%, confrontabile con le migliori celle al silicio disponibili sul mercato. L’effi-

cienza è impressionante, ma la vera rivoluzione che portano questi materiali è la possibilità di essere preparati in soluzione con l’utilizzo 

di strumenti da laboratorio comuni e poco costosi; al contrario le celle fotovoltaiche convenzionali richiedono attrezzature specializzate e 

procedure costose. Attualmente i chimici stanno ricercando perovskiti che non contengano piombo e che siano meno soggette alla degra-

dazione dovuta all’umidità.
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PREFAZIONE

Per il Docente

Filosofia

Noi, autori di Fondamenti di Chimica, siamo lieti e onorati che ci 
abbiate scelto come collaboratori per il vostro corso di chimica. 
Collettivamente abbiamo insegnato chimica generale per mol-
te generazioni di studenti e conosciamo le difficoltà e le oppor-
tunità che comporta l’insegnamento di questa materia. Siamo 
anche stati dei ricercatori, apprezziamo quindi gli aspetti di ap-
prendimento e scoperta delle scienze chimiche. Le nostre varie-
gate esperienze hanno fatto da base alla collaborazione come 
coautori. Nello scrivere il nostro libro, il centro dell’attenzione 
sono gli studenti: cerchiamo di assicurare un testo che sia non 
solo aggiornato e accurato, ma anche chiaro e leggibile. Ci sfor-
ziamo di trasmettere la ricchezza della chimica e l’entusiasmo 
che gli scienziati provano nel contribuire alla comprensione 
del nostro mondo attraverso nuove scoperte. Vogliamo che gli 
studenti considerino la chimica non come un insieme di cono-
scenze specializzate isolate dagli aspetti della vita moderna, ma 
come conoscenza fondamentale per affrontare problematiche 
sociali tra cui l’energia rinnovabile, la sostenibilità ambientale 
e il miglioramento della salute dell’uomo.

Pubblicare la quarta edizione di questo libro rivela un 
buon risultato nella scrittura di libri di successo. Apprezziamo 
la lealtà e il supporto che il libro ha ricevuto nel corso degli 
anni e siamo consapevoli degli obblighi che comporta la ste-
sura di una nuova edizione. Il nostro approccio a ogni nuova 
edizione inizia con una riunione in cui ci facciamo le doman-
de profonde a cui occorre dare risposta prima di andare avan-
ti. Cosa giustifica una nuova edizione? Cosa sta cambiando 
nel mondo, non solo della chimica, ma in relazione all’educa-
zione della scienza e della qualità degli studenti? Come pos-
siamo aiutare gli studenti, non solo a imparare i principi della 
chimica, ma anche a diventare pensatori critici? Le risposte 
si trovano solo in parte nella natura mutevole della chimica. 
L’introduzione di nuove tecnologie ha modificato lo scenario 
nell’insegnamento delle scienze a tutti i livelli. La presenza di 
Internet come fonte di informazioni e di materiale istruttivo 
ha cambiato il ruolo del libro di testo come un elemento tra 
gli altri a disposizione degli studenti. La sfida per noi autori 
è quella di mantenere il libro di testo come fonte primaria di 
informazioni ed esercizi, integrandosi allo stesso tempo con i 
nuovi modi di imparare resi possibili dalla tecnologia. 

Come autori, vogliamo che questo libro sia uno strumen-
to di apprendimento indispensabile per gli studenti, sia come 
libro fisico che come e-book che può essere portato ovunque 
e usato quando si vuole. È la migliore fonte alla quale gli stu-
denti possano rivolgersi al di fuori delle lezioni per imparare, 
sviluppare abilità e prepararsi agli esami. Il libro, più effica-
cemente di ogni altro strumento, fornisce la profonda tratta-
zione della chimica moderna che gli studenti necessitano nei 

loro interessi professionali e, eventualmente, per prepararsi a 
corsi di chimica avanzati. 

Il testo, per essere un efficace supporto di insegnamento, 
deve essere adatto agli studenti. Abbiamo fatto del nostro me-
glio per rendere il libro piacevolmente ben illustrato e il testo 
chiaro e interessante. Il testo presenta numerosi sussidi di-
dattici per gli studenti, incluse alcune strategie per risolvere i 
problemi. Speriamo che le nostre esperienze cumulative come 
insegnanti risultino evidenti nella scelta degli esempi, del 
tipo di sussidi didattici e degli stimoli utilizzati. Siamo con-
vinti che gli studenti trovino più stimolante l’apprendimento 
della chimica se si sottolinea la sua rilevanza nei loro interessi 
e obiettivi; per questo abbiamo evidenziato tante applicazioni 
importanti della chimica nella vita di tutti i giorni. Speriamo 
che questo materiale vi sia utile.

La nostra filosofia, come autori, è che il testo e tutto il 
materiale addizionale previsto per supportare il suo uso deb-
bano funzionare bene per te, il docente. L’utilità di un libro 
di testo agli studenti è limitata dall’uso che il docente ne per-
mette. Il libro è pieno di funzionalità che aiutano gli studenti 
a imparare e che possono guidare all’acquisizione delle abilità 
concettuali e di risoluzione dei problemi. C’è molto per gli 
studenti da affrontare, anche troppo da assorbire per un sin-
golo studente durante il corso. Tu sarai la guida a come usa-
re al meglio il libro: solo attraverso il tuo intervento gli stu-
denti saranno in grado di utilizzare al meglio le potenzialità 
del testo e dei sussidi didattici in esso contenuti. Gli studenti 
sono interessati al voto, ovviamente, ma con i giusti inco-
raggiamenti si interesseranno anche della materia e di come 
impararla al meglio. Tra le funzionalità del libro che possono 
migliorare il gradimento della chimica da parte degli studenti, 
ti suggeriamo gli inserti Chimica in azione e Chimica e vita, che 
mostrano come la chimica influenza la vita di tutti i giorni, 
oltre alla sua rilevanza per la salute e i processi vitali. Ti sug-
geriamo inoltre di enfatizzare la comprensione concettuale 
(dando meno importanza alla risoluzione di semplici proble-
mi algoritmici) e di spronare gli studenti a utilizzare le ampie 
risorse rese disponibili on-line. 

Organizzazione e contenuti

Nei primi cinque capitoli è presentata una panoramica della 
chimica. I concetti di base introdotti — come la nomenclatura, 
la stechiometria e la termochimica — forniscono le conoscenze 
necessarie per poter svolgere molti esperimenti di laboratorio. 
Siamo certi che una precoce introduzione della termochimica 
sia necessaria, in quanto la comprensione dei processi chimici 
si basa su considerazioni delle variazioni di energia. Nel capi-
tolo di termochimica abbiamo inserito anche una parte sulle 
entalpie di legame, in modo da enfatizzare sin da subito i col-
legamenti tra le proprietà macroscopiche e il mondo submicro-
scopico degli atomi e dei legami. Riteniamo di aver elaborato 
un’introduzione equilibrata ed efficace alla termodinamica, 
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fornendo agli studenti un quadro generale delle questioni ri-
guardanti la produzione e il consumo di energia. Non è facile 
cercare di insegnare chiaramente argomenti complessi senza 
semplificare eccessivamente. Nell’intero testo è stata data en-
fasi ai concetti da apprendere piuttosto che alle equazioni da 
svolgere.

Nei quattro capitoli successivi (Capitoli 6-9) sono tratta-
ti la struttura elettronica e i legami. La presenza degli inserti 
Approfondimenti, presenti nei Capitoli 6 e 9, permettono di af-
frontare argomenti avanzati, se previsti dal corso: le funzioni 
di probabilità radiale e il concetto di fase degli orbitali. Nel 
trattare questi e altri argomenti nei Capitoli 7 e 9 abbiamo 
notevolmente valorizzato le figure presenti, per far capire me-
glio il loro significato.

In seguito si passa (Capitoli 10-13) alla trattazione del 
successivo livello di organizzazione della materia: gli stati del-
la materia. I Capitoli 10 e 11 riguardano i gas, i liquidi e le for-
ze intermolecolari. Il Capitolo 12 riguarda i solidi e presenta 
una panoramica più ampia e attuale dello stato solido e dei 
materiali moderni; inoltre tratta in modo dettagliato la classi-
ficazione dei materiali in base alle loro caratteristiche di lega-
me e illustra come il concetto a volte astratto del legame chi-
mico possa influenzare le applicazioni reali. L’organizzazione 
modulare del capitolo permette di focalizzare l’attenzione sui 
materiali (semiconduttori, polimeri, biomateriali, nanotecno-
logie, ecc.) ritenuti più importanti per gli studenti. Il Capitolo 
13 tratta la formazione e le proprietà delle soluzioni.

I capitoli seguenti esaminano i fattori che determinano 
la velocità e lo sviluppo delle reazioni chimiche: cinetica (Ca-
pitolo14), equilibri (Capitoli 15-17), termodinamica (Capitolo 
18) ed elettrochimica (Capitolo 19). 

Dopo la discussione sulla chimica nucleare (Capitolo 20), 
il libro conclude con tre capitoli in cui si prendono in rassegna 
la chimica ambientale (Capitolo 21), i non metalli (Capitolo 
22) e infine i metalli di transizione e i composti di coordina-
zione (Capitolo 23). Nel Capitolo 21, i concetti affrontati nel 
testo sono applicati alla trattazione dell’atmosfera e dell’idro-
sfera. Questo capitolo si concentra anche sulla chimica verde 
e sull’impatto delle attività umane sull’ecosistema terrestre. 
Questi ultimi tre capitoli sono scritti in modo indipendente e 
modulare (possono quindi essere affrontati in qualsiasi ordine).

L’ordine dei capitoli nel libro è quello classico, ma ci sia-
mo assicurati che sia possibile trattare i capitoli con una se-
quenza differente, senza che gli studenti siano confusi. In par-
ticolare, molti docenti preferiscono introdurre i gas (Capitolo 
10) dopo la stechiometria (Capitolo 3) o dopo la termochimi-
ca piuttosto che con gli stati della materia. Il capitolo sui gas 
è stato scritto in modo tale da permettere queste variazioni 
rispetto all’organizzazione del libro. Allo stesso modo è an-
che possibile trattare il bilanciamento delle equazioni redox 
(Sezioni 19.1 e 19.2) dopo l’introduzione delle reazioni redox 
nella Sezione 4.4. 

Abbiamo fornito agli studenti l’opportunità di com-
prendere meglio la chimica organica e inorganica attraverso 
esempi integrativi presenti nel testo. Sono inoltre presenti 
esempi riguardanti la chimica “reale” allo scopo di illustrarne 
i principi e le applicazioni. Alcuni capitoli trattano in modo 
descrittivo le proprietà degli elementi e dei loro composti (Ca-
pitoli 4, 7, 11, 22 e 23). Infine, tra gli esercizi di fine capitolo, 
sono stati inseriti esercizi di chimica organica e inorganica.

Gli ultimi tre capitoli (21, 22 e 23) sono disponibili esclu-
sivamente online, al fine di rendere il libro più leggero. Se-
gui le istruzioni all’inizio del libro per accedere a questi e altri 
contenuti digitali collegati all’acquisto di questo testo.

Novità di questa edizione

Come con ogni nuova edizione di Fondamenti di Chimica, il 
libro presenta numerose novità, in quanto ci sforziamo di ag-
giornare i contenuti e migliorare la chiarezza e l’efficacia del 
testo, delle figure e degli esercizi. Tra le molte novità, vi sono 
alcuni punti salienti a cui ci siamo attenuti per organizzare il 
processo di revisione. Per la revisione della quarta edizione, i 
punti salienti sono i seguenti:

• La trattazione dell’energia e della termochimica è stata 
significativamente rivista. Il concetto di energia viene 
introdotto nel Capitolo 1, mentre prima appariva solo 
nel Capitolo 5. Questo cambiamento permette maggiore 
flessibilità ai docenti nell’ordine in cui trattare gli argo-
menti. Per esempio, è possibile affrontare i Capitoli 6 e 
7 subito dopo il Capitolo 2, una sequenza in linea con 
l’approccio di affrontare prima l’atomo. Ancora più im-
portante, le entalpie di legame sono trattate nel Capitolo 
5, per enfatizzare il collegamento tra le quantità macro-
scopiche (l’entalpia di reazione) con il mondo submicro-
scopico di atomi e legami. Crediamo che questo cambia-
mento permetta un’integrazione migliore dei concetti 
termochimici dei capitoli seguenti. Le entalpie di legame 
sono riprese nel Capitolo 8, dopo che gli studenti hanno 
acquisito una comprensione più approfondita del lega-
me chimico.

• Uno sforzo considerevole è stato fatto per fornire agli stu-
denti un testo più chiaro ed esercizi migliori. Gli autori 
hanno utilizzato una piattaforma e-book interattiva che 
permetteva agli studenti di evidenziare le parti che non 
comprendevano e di inserire note dettagliate sui proble-
mi riscontrati. Questo approccio ha permesso di rivisitare 
molti passaggi per garantire la massima chiarezza.

• Le informazioni raccolte attraverso gli studenti che utiliz-
zano il libro hanno permesso di modificare e migliorare 
gli esercizi da svolgere, sia a fine capitolo sia nelle sezio-
ni Pensaci su e Osserva e rispondi, per renderle più efficaci 
nella comprensione del testo.

• Sono stati fatti piccoli ma importanti cambiamenti per 
permettere agli studenti di trovare velocemente i con-
cetti più importanti e per verificare la loro preparazione 
su specifici argomenti. Le definizioni chiave sono in cor-
sivo, con spazi sopra e sotto per una migliore leggibili-
tà. Le sezioni evidenziate da Come… contengono guide 
passo-passo per risolvere problemi specifici quali dise-
gnare le strutture di Lewis, bilanciare le reazioni di os-
sidoriduzione e dare un nome agli acidi. Queste sezioni, 
con passaggi dettagliati e numerati, sono integrati nella 
discussione principale ma sono facili da trovare perché 
hanno un bordo evidenziato da una linea sottile. Infine 
ogni obiettivo di apprendimento è correlato a uno o più 
esercizi finali specifici: questo permette agli studenti di 
verificare la loro preparazione per ognuno di essi prima 
di un quiz o un esame.



xxii PREFAZIONE

Cambiamenti in questa edizione

La sezione Novità di questa edizione tratta le modifiche 
introdotte in questa edizione. Oltre a una semplice lista, vo-
gliamo soffermarci sugli obiettivi generali che ci siamo posti 
nel preparare questa nuova edizione. Fondamenti di Chimica è 
stato apprezzato per la chiarezza di esposizione, per l’accura-
tezza scientifica, per i suoi esercizi a fine capitolo e per il suo 
livello di copertura degli argomenti trattati. Nell’aggiornare il 
testo, ci siamo assicurati di non perdere queste caratteristiche, 
e di continuare a usare un’impaginazione chiara nel libro.

Per la quarta edizione la veste grafica continua la tenden-
za di fare largo uso delle figure come strumento didattico. Lo 
stile utilizzato è stato revisionato per offrire maggiore chiarez-
za e un aspetto moderno. Ciò include l’uso di riquadri con un 
nuovo sfondo bianco con linee guida più chiare, colori più 
ricchi e più saturi nelle figure e un maggiore impiego del ren-
dering 3D. Questo ha comportato alcune revisioni minori in 
alcune figure per aumentarne la chiarezza. Le domande Os-

serva e rispondi sono state controllate scrupolosamente, molte 
sono state modificate o cambiate completamente, per aiutare 
lo studente a pensare in modo critico sui concetti trattati nel-
le figure. Anche i quesiti Pensaci su sono stati revisionati con 
lo stesso obiettivo.

Ogni capitolo è preceduto dal Sommario, dove sono sinte-
tizzati gli argomenti trattati. La catena dei concetti ( ) continua 
a rappresentare un riferimento facile da vedere ad argomenti già 
trattati nel libro. Le sezioni Strategie in chimica contengono im-
portanti suggerimenti agli studenti per la risoluzione dei proble-
mi e li aiutano a “pensare come un chimico”.

Continuiamo a enfatizzare gli esercizi concettuali nei 
problemi di fine capitolo. In ogni capitolo i primi esercizi 
fanno sempre parte della categoria Visualizzando i concetti, 
pensati proprio per facilitare la comprensione con l’uso di im-
magini, grafici, fotografie e altro materiale visivo. Seguono i 
normali problemi di fine capitolo, in cui vengono specificate 
le sezioni del capitolo a cui fanno riferimento. Un numero 
significativo di Esercizi integrativi, che permettono di integrare 
gli argomenti del capitolo con argomenti già trattati, è inclu-
so alla fine di ogni capitolo a partire dal quarto. L’importanza 
della risoluzione dei problemi integrativi viene sottolineata 
dalla presenza di Esercizi integrativi svolti alla fine di ogni ca-
pitolo a partire dal quarto. In generale, abbiamo aggiunto più 
esercizi concettuali tra quelli di fine capitolo e ci siamo assi-
curati una buona rappresentazione di esercizi impegnativi per 
aver un buon bilancio per quello che riguarda gli argomenti 
e i livelli di difficoltà presenti. Abbiamo sviluppato anche la 
sezione obiettivi chiave alla fine di ogni capitolo.

Nuovi approfondimenti di Chimica in azione e Chimica e 

vita enfatizzano eventi di importanza mondiale, oltre a sco-
perte scientifiche e mediche rilevanti agli argomenti discussi 
in ogni capitolo. Pur concentrandoci sugli aspetti positivi del-
la chimica, non vengono tralasciati i problemi che possono 
nascere dall’uso delle moderne tecnologie. Il nostro scopo è 
quello di aiutare gli studenti a comprendere la reale prospet-
tiva della chimica nel mondo e come la chimica influenza le 
loro vite.

Forse è una tendenza naturale dei testi di chimica, quello 
di crescere di dimensione al passare delle edizioni. Abbiamo 
resistito a tale tendenza, gran parte delle numerose novità 
introdotte sono inserite al posto di altro materiale ritenuto 

meno pertinente. Segue una lista dettagliata delle variazioni 
significative di contenuti:

Il Capitolo 1, come ogni altro capitolo, inizia con una 
fotografia di apertura a cui è legata una storia reale contestua-
lizzata con il materiale che segue. Al capitolo 1 è stata aggiun-
ta la nuova Sezione 1.4: Natura dell’energia. L’inserimento 
dell’energia nel capitolo di apertura permette una maggiore 
flessibilità nell’ordine in cui i capitoli seguenti possono essere 
trattati. L’approfondimento Chimica in azione: La chimica nelle 

notizie è stato completamente riscritto, con esempi che ripor-
tano i diversi modi in cui la chimica si “intromette” negli af-
fari della società moderna.

Nel Capitolo 2 le figure che rappresentano gli esperimen-
ti chiave che hanno portato alla comprensione della struttu-
ra dell’atomo — la goccia di olio di Millikan e l’esperimento 
del foglio d’oro di Rutherford — sono state migliorate. Appare 
anche per la prima volta la tavola periodica aggiornata con 
gli elementi il cui nome è stato recentemente accettato (113 
Nihonio, 115 Moscovio, 117 Tennessinio e 118 Oganessio).

Il capitolo 5 è quello che ha subito più revisioni all’inter-
no del libro. Le parti iniziali del capitolo sono state modificate 
per riflettere il fatto che i concetti base dell’energia sono stati 
introdotti nel Capitolo 1. Sono state aggiunte due figure: la 
5.3 relaziona quantitativamente la variazione dell’energia po-
tenziale con la distanza per i legami all’interno di un solido 
ionico; la 5.16 fornisce un esempio vicino all’esperienza quo-
tidiana che aiuta gli studenti a capire la differenza tra sponta-
neità ed entalpia di reazione. La figura che illustra le reazioni 
esotermiche ed endotermiche (Figura 5.8) è stata modificata 
per contenere immagini prima e dopo la reazione. Infine, per 
evidenziare l’origine atomica delle entalpie, è stata introdotta 
una nuova sezione (Sezione 5.8) sulle entalpie di legame.

Nel Capitolo 6 è stato aggiunto un Esercizio risolto che 
mostra come il raggio delle orbite nel modello di Bohr dell’a-
tomo di idrogeno dipenda dal numero quantico principale e 
descrive inoltre come varia il comportamento dell’elettrone 
in seguito all’assorbimento o emissione di un fotone.

Il Capitolo 8 non presenta l’introduzione ad alcuni con-
cetti sull’entalpia di legame che sono stati spostati nel Capito-
lo 5. Questi concetti vengono ripresi e approfonditi in questo 
capitolo.

Nel Capitolo 11 il testo che riguarda le diverse forze in-
termolecolari è stato modificato per spostare l’attenzione sul 
fatto che i chimici pensano a esse in termini di energie. È sta-
ta aggiunta una lista al posto della Figura 11.4, per rendere 
chiaro il concetto che le energie di interazione intermoleco-
lari sono additive.

Nel Capitolo 12 è presente un nuovo Approfondimento 
sui materiali moderni utilizzati nelle automobili ibride, che 
evidenzia l’ampio spettro di materiali utilizzati, compresi se-
miconduttori, solidi ionici, leghe, polimeri e altri. Un nuovo 
Chimica in azione su materiali microporosi e mesoporosi esa-
mina i materiali con pori di diverse dimensioni e le loro appli-
cazioni nelle marmitte catalitiche e negli scambiatori di ioni.

Il Capitolo 15 presenta un nuovo Approfondimento sull’ef-
fetto della temperatura al principio di Le Châtelier, dove ven-
gono approfonditi i principi teorici delle regole empiriche che 
spiegano correttamente come la variazione di temperatura in-
fluenzi la costante di equilibrio per le reazioni endotermiche 
ed esotermiche.
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Nel Capitolo 16 il nuovo Approfondimento sugli acidi po-
liprotici mostra esplicitamente le specie ioniche presenti al 
variare del pH.

Nel Capitolo 17 il nuovo Approfondimento sulla contami-
nazione da piombo nelle acque potabili approfondisce il tema 
della qualità delle acque potabili.

Nel capitolo 18 le sezioni iniziali sono state riscritte 
per permettere una migliore comprensione di concetti quali 
spontaneo, non spontaneo, reversibile e non reversibile quan-
do applicati a reazioni chimiche. Tali modifiche portano a 
una più chiara definizione di entropia.

Per gli studenti
Fondamenti di chimica è stato scritto per introdurvi alla chi-
mica moderna. Come autori, effettivamente, siamo stati in-
gaggiati dal vostro docente per aiutarvi a imparare la chimica. 
In base ai commenti di studenti e docenti che hanno usato 
edizioni precedenti di questo libro, crediamo di aver fatto un 
buon lavoro. Ci aspettiamo che il testo evolva ulteriormente 
nelle future edizioni. Vi invitiamo quindi a scriverci per farci 
sapere se il libro è stato di vostro gradimento e se vi è stato di 
aiuto negli studi. Inoltre, vorremmo trarre vantaggio da ogni 
errore, così da perfezionarci nelle seguenti edizioni. I nostri 
indirizzi sono presenti nella pagina degli autori.

Consigli per apprendere e studiare 
la chimica

L’apprendimento della chimica richiede sia l’assimilazione di 
nuovi concetti sia lo sviluppo di capacità analitiche. In questo 
testo vi forniamo numerosi strumenti utili per entrambi gli 
scopi. Se supererete con successo l’esame di chimica, avrete 
sviluppato buone capacità di studio. I corsi di scienze, e in 
particolare quelli di chimica, richiedono diverse abilità di ap-
prendimento rispetto ad altri. Vi proponiamo i seguenti con-
sigli per avere successo nello studio della chimica.

Non rimanete indietro! Man mano che il corso pro-
cede, nuovi argomenti si aggiungeranno a quelli iniziali. Se 
non siete al passo con lo studio e la risoluzione dei proble-
mi, troverete più difficile seguire le lezioni e le discussioni 
sull’argomento corrente. “Sgobbare” in vista di un esame è 
un modo inefficace di studiare qualsiasi materia, chimica 
compresa! Adesso che lo sai, pensa a quanto importante sia 
per te un buon voto in chimica, in questo mondo competi-
tivo.

Concentrate i vostri studi. La quantità di nozioni da 
apprendere a volte può sembrare enorme. È fondamentale ri-
conoscere i concetti e gli argomenti particolarmente impor-
tanti. Poni attenzione alle lezioni del docente e agli argomen-
ti che enfatizza. Svolgendo gli Esercizi risolti e quelli assegnati 
dal docente, provate a riconsiderare i principi generali e gli ar-
gomenti trattati. Utilizzando il Sommario presente all’inizio di 
ogni capitolo potete avere un’idea degli argomenti principali 
trattati in ciascun capitolo. Una semplice lettura del capitolo 
può non essere sufficiente per ricordare i concetti e per riusci-
re a risolvere i problemi. Potreste aver bisogno di rivedere il 
tutto di nuovo. Non tralasciate Pensaci su, Osserva e rispondi, 
Esercizi risolti ed Esercizi da svolgere. Essi rappresentano la gui-
da per verificare la comprensione degli argomenti e sono buo-

ni sistemi per la preparazione agli esami. Obiettivi chiave ed 
Equazioni chiave alla fine di ciascun capitolo possono aiutarvi 
a mettere a fuoco quanto studiato. 

Prendete appunti a lezione. I tuoi appunti sono un 
elemento che ti permette di tenere traccia degli argomenti 
che il docente ritiene importanti. Utilizzate gli appunti insie-
me al testo; questo è il miglior modo per studiare.

Date uno sguardo agli argomenti del testo prima 

della lezione. Rivedere gli argomenti prima della lezione 
rende più semplice prendere appunti. Leggete prima il Som-

mario introduttivo di ogni capitolo e poi il Sommario e parole 

chiave di fine capitolo, infine rapidamente tutto il capitolo, 
saltando gli Esercizi risolti e le sezioni supplementari. Pone-
te attenzione ai titoli delle sezioni e delle sottosezioni, vi da-
ranno un aiuto a capire l’argomento. Non pensate che dovete 
imparare tutto e subito in modo perfetto! 

Dopo la lezione, leggete attentamente gli argo-

menti trattati. Leggendo, ponete attenzione ai concetti 
espressi e alle loro applicazioni negli Esercizi risolti. Una volta 
che avete capito un Esercizio risolto, verificate quanto appreso 
risolvendo gli Esercizi da svolgere. 

Imparate il linguaggio della chimica. Man mano 
che studiate la chimica, incontrerete nuovi termini. È impor-
tante porre attenzione a queste parole e capire il loro signifi-
cato e il contesto a cui si riferiscono. È inoltre fondamentale 
riconoscere le sostanze chimiche dai loro nomi; vi aiuterà a 
evitare imbarazzanti errori all’esame. Per esempio, “cloro” e 
“cloruro” sono due cose completamente diverse. 

Cercate di svolgere gli esercizi di fine capitolo. 

Svolgendo gli esercizi selezionati dagli autori, acquisterete 
pratica nel ricordare e utilizzare gli argomenti del capitolo. 
Non si può imparare solamente osservando; dovete partecipa-
re. Cercate di resistere alla tentazione di controllare la risposta 
dell’esercizio prima di aver fatto un sincero sforzo per risol-
verlo. Se non riuscite a risolvere un esercizio, chiedete aiuto 
al docente, all’assistente o a un altro studente. Spendere più 
di 20 minuti per un esercizio è superfluo a meno che non si 
tratti di un esercizio particolarmente complesso.

Imparate a pensare come uno scienziato. Questo 
libro è stato scritto da scienziati che amano la chimica. Vi in-
coraggiamo a sviluppare il vostro pensiero critico sfruttando 
le caratteristiche di questa nuova edizione, quali gli esercizi 
che si focalizzano sull’apprendimento concettuale e gli eserci-
zi nelle sezioni Progettare un esperimento.

Utilizzate le risorse on-line. Alcuni concetti sono più 
facili da capire se scoperti e altri possono essere mostrati me-
glio tridimensionalmente o attraverso filmati. 

In conclusione, si tratta di un lavoro duro, che richiede 
molto studio, ma potete utilizzare tutti gli strumenti che sono 
a vostra disposizione, compreso questo testo. Vogliamo aiu-
tarvi a capire di più sul mondo della chimica e sul perché la 
chimica è una scienza fondamentale. Se comprendi davvero 
la chimica puoi stupire i tuoi amici e parenti e… ovviamente 
passare l’esame con un ottimo voto.

Materiale di supporto per i docenti
I docenti che utilizzano il testo a scopo didattico possono sca-
ricare dal sito www.edises.it, previa registrazione all’area do-
centi, le immagini del libro in formato Power Point. 

http://www.edises.it/
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MODIFICATO! Le 

annotazioni offrono 

spiegazioni aggiuntive; le 

linee guida enfatizzano 

meglio le relazioni tra i 

punti fondamentali delle 

figure.
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La grafica è stata aggiornata per migliorare la chiarezza e per dare un aspetto 

pulito e moderno. Lo stile è stato modificato con l’uso più marcato del rendering 

3D, nuovi riquadri bianchi, la presenza di linee guida più chiare e colori più saturi.
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Titolazioni di acidi poliprotici

H ionizzabile, come nel caso dell’a

cido fosforoso (H PO ), la reazione con OH  avviene in una serie di stadi. La neutralizza

PO

HA

Titrations of Polyprotic Acids

When weak acids contain more than one ionizable H atom, the reaction with  occurs 

in a series of steps. Neutralization of phosphorous acid,  for example, proceeds in 

two steps (the third H is bonded to the P and does not ionize):

1l2 [17.13]

1l2 [17.14]

When the neutralization steps of a polyprotic acid or polybasic base are sufficiently 

separated, the titration has multiple equivalence points. Figure 17.15 shows the two 

equivalence points corresponding to Equations 17.13 and 17.14.

You can use titration data such as that shown in Figure 17.15 to figure out the s of 

the weak polyprotic acid. For example, let’s write the  and  reactions for phospho

rous acid:
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If we rearrange these equilibrium expressions, you see that we obtain Henderson–

Hasselbalch equations:
- 4

4
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4

Therefore, if the concentrations of each acid and base conjugate pair are identical for each 

equilibrium, log 0 and so . When does this happen during the titration? 

At the beginning of the titration, the acid is O  initially; at the first equivalence point, 

it is all converted to -. Therefore, halfway to the first equivalence point, half of the 

O  is converted to -. Thus, halfway to the equivalence point, the concentration 

pH

10

12

14

10 20 30 40 50 60 70 80

pH

10

12

14

10 20 30 40 50 60 70 80

▲ Good and poor indicators for titration of a weak base with a strong acid.

M17_BROW4232_14_SE_C17_pp716-765.indd   738 18/11/16   10:25 PM

Quando gli stadi di neutralizzazione di un acido poliprotico o di una base polibasica 

punti di equivalenza. La Figura 17.15 mostra due distinti punti di equivalenza corrispon

Si possono utilizzare le curve di titolazione come quella mostrata in Figura 17.15 per 

ricavare le p  di acidi deboli poliprotici. Proviamo, per esempio, a scrivere le espressioni 

a1 a2

HA
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Riarrangiando le espressioni di equilibrio si arriva alle espressioni di Henderson-Hassel

HA

Titrations of Polyprotic Acids

When weak acids contain more than one ionizable H atom, the reaction with  occurs 

in a series of steps. Neutralization of phosphorous acid,  for example, proceeds in 

two steps (the third H is bonded to the P and does not ionize):
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Per cui, se le concentrazioni di ciascuna coppia di acido e base coniugata sono uguali per 

ciascun equilibrio, si ha che log(1) = 0 e pH = p . Quando si verifica questa condizione 

è presente come H PO ; al primo pun

è tutto convertito in H PO . Quindi, a metà strada tra l’inizio e il punto 

di equivalenza, la metà di H PO  è convertito in H PO . Perciò, in tale punto la concen

PO  è uguale a quella di H PO  e pH = p a1. Un analogo ragionamento vale 

NUOVO! Immagini prima e 

dopo mostrano chiaramente 

le caratteristiche delle 

reazioni esotermiche ed 

endotermiche. Le equazioni 

chimiche aggiunte collegano 

la chimica a quel che viene 

rappresentato nelle figure.

  

F Figura 5.8 Reazioni endotermiche e esotermiche. 

In entrambi i casi, il sistema è definito come i reagenti 

e i prodotti, mentre l’ambiente è rappresentato dai 

contenitori e tutto il resto dell’universo.

O(Il ghiaccio si riscalda
ad acqua a 25 °C;

olta che questa
temperatura è stata

giunta, il sistema
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L’energia interna è una funzione di stato.

(a) Ba(OH)2?8H2O 1 2 NH4SCN Ba(SCN)2 1 2 NH3 1 10 H2O

An endothermic reaction

An exothermic reaction

(b) 2 K 1 2 H2O 2 KOH 1 H2

System = NH4SCN +

Ba(OH)2?8H2O

System = K + H2O

Sistema
Il calore si trasferisce dall’ambiente 

al sistema, la temperatura del beaker 

e dell’aria circostante diminuisce

Il calore si trasferisce (violentemente) 

dal sistema all’ambiente, la temperatura 

dell’acqua e dell’aria circostante aumentaSistema

Una reazione endotermica

Una reazione esotermica
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Grafica aggiornata per aiutare 
gli studenti di chimica generale Nell’apprendimento e comprensione

AGGIORNATO! I riquadri 

Approfondimento sono stati aggiornati 

per comprendere novità e scoperte 

recenti nel campo della chimica, 

aumentandone la rilevanza per gli 

studenti. Gli esercizi a fine capitolo 

danno agli studenti l’opportunità di 

verificare la comprensione dei concetti.

NUOVO! Il team 

di autori, guidato 

dall’analisi dei 

dati raccolti, ha 

modificato e chiarito 

le sezioni Pensaci su 

e Osserva e rispondi, 

oltre agli esercizi di 

fine capitolo. Sono 

stati così identificati 

gli esercizi 

problematici, che 

sono stati modificati, 

rimpiazzati o tolti. Il 

risultato è un insieme 

di problemi vario e 

perfezionato.

Gli autori hanno utilizzato i numerosi dati raccolti attraverso dispositivi digitali per 

identificare gli argomenti dove gli studenti riscontrano più difficoltà, revisionando 

figure, spiegazioni ed esercizi nel testo per evitare incomprensioni e incoraggiare a 

pensare agli effetti della chimica negli eventi quotidiani.li di Lewis e la regola 
dell’ottetto

Gli elettroni coinvolti nel legame chimico sono elettroni di valenza, che, per la maggior 

parte degli atomi, si trovano nel livello occupato più esterno di un atomo. (Sezione 

6.8) Il chimico americano G.N. Lewis (1875-1946) suggerì un modo semplice di mostrare 

gli elettroni di valenza in un atomo e di visualizzarli nel corso della formazione del lega

me. Fu introdotta quella che è nota come la simbologia di Lewis punto-elettrone o più sem

Il simbolo di Lewis per un elemento consiste nello scrivere il simbolo chimico dell’e

lemento indicando con un punto ogni elettrone di valenza. Lo zolfo per esempio ha configu

razione elettronica [Ne]3 , il suo simbolo di Lewis mostra quindi sei elettroni di valenza

I punti sono posti sui quattro lati del simbolo atomico: in basso, in alto, a destra e a sini

stra. Ogni lato è occupato al massimo da due elettroni. Tutti e quattro i lati sono equiva

lenti, il che significa che la scelta del lato su cui porre il quinto e il sesto elettrone è arbi

i puntini devono essere distribuiti il più possibile. Nel simbolo di Lewis 

per S, per esempio, si preferisce la disposizione mostrata piuttosto che quella che ha due 

Si mostrano nella Figura 8.2 le configurazioni elettroniche e i simboli di Lewis per gli 

e del terzo periodo della tavola periodica. Nota

re che il numero di elettroni di valenza in ogni elemento dei gruppi principali è lo stesso 

per gli elementi appartenenti al medesimo gruppo. Per esempio, i simboli di Lewis per 

ClClCl

Gli atomi spesso acquistano, perdono o condividono elettroni per arrivare allo stesso nume

ro di elettroni del gas nobile più vicino a loro sulla tavola periodica. I gas nobili hanno un 

intorno elettronico molto stabile, come evidenziato dalle loro alte energie di ionizzazione e 

basse affinità elettroniche e dalla mancanza generale di reattività chimica (Sezione 7.8). 

Poiché tutti i gas nobili, tranne He, hanno otto elettroni di valenza, molti atomi che pren

dono parte a reazioni chimiche raggiungono gli otto elettroni di valenza. Questa osservazio

ne ha portato alla regola detta dell’ gli atomi tendono a reagire per prendere, cedere o 

condividere elettroni fino a che non si circondano di otto elettroni di valenza

Un ottetto di elettroni in un atomo consiste di sottolivelli  e  pieni. In termini di 

simboli di Lewis, un ottetto può essere rappresentato con quattro coppie di elettroni di 

e Ar 

a questa regola, come vedremo nella Sezione 

G Figura 8.1 Legami ionici, 

covalenti e metallici. Le tre diverse 

sostanze mostrate qui sono tenute 

insieme da differenti tipi di legame 

chimico. 

Osserva e rispondi

Se la polvere bianca fosse 

zucchero, come dovrebbe 

essere cambiata questa figura?
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elettriche,  e , sono tipicamente dell’ordine di grandezza della carica dell’elettrone 

(1,60 * 10–19 C).

L’Equazione 5.2 mostra che l’energia potenziale elettrostatica tende a zero quando 

a di

stanza infinita delle particelle cariche. La Figura 5.2 illustra l’andamento di el per cariche 

o opposto. Quando  e  hanno lo stesso segno (per esempio entrambe 

positive), le due particelle cariche si respingono, una forza repulsiva le tiene lontane. Al 

fine di avvicinare due oggetti con carica positiva, è necessario compiere un lavoro per 

superare la forza repulsiva che esiste tra le due cariche. Il loro allontanamento, comporta 

la conversione dell’energia potenziale in energia cinetica. In questo caso, el è positiva e 

l’energia potenziale diminuisce all’aumentare della distanza tra le cariche. Quando  e 

 hanno segni opposti, le particelle si attraggono e una forza attrattiva le spinge l’una 

verso l’altra. In questo caso, el è negativa e l’energia potenziale aumenta (diventa meno 

Per meglio comprendere la relazione tra energia potenziale elettrostatica e l’energia 

immagazzinata nei legami chimici, è utile considerare un composto ionico come NaCl. 

Il catione Na  e l’anione Cl  sono tenuti insieme dall’attrazione elettrostatica tra gli ioni 

a questa forza come legame ionico. Entreremo 

nei dettagli del legame ionico nel Capitolo 8, ma per ora è sufficiente capire che i legami 

e gli ioni cloruro sono basati sull’attrazione elet

e anioni. Per separare gli ioni, dobbiamo rompere il legame ionico tra 

Na  e Cl , aumentando l’energia potenziale, come illustrato in . Per ottenere que

è necessario fornire energia. Il processo con cui gli ioni separati da una grande 

distanza vengono coinvolti a formare un legame ionico abbassa l’energia potenziale del 

Osserva e rispondi Due particelle, una carica positivamente e una carica 

negativamente sono inizialmente separate. Cosa 

accade alla loro energia potenziale elettrostatica nel 

momento in cui si avvicinano? 

G Figura 5.2 Energia potenziale elettrostatica. A distanza finita l’energia potenziale l’elettrostatica, 

E
el
, è positiva per oggetti con cariche uguali e negativa per oggetti con cariche di segno opposto. 

Mentre le particelle si allontanano, la loro energia potenziale elettrostatica si avvicina a zero.

Distanza di
separazione

Eel > 0

Eel = 0

Eel < 0
Q1 Q2

Q1 Q2

Cariche uguali
(repulsione)

`

Cariche opposte

Minore separazione, maggiore

repulsione, Eel più alta

Maggiore separazione, minore

repulsione, Eel più bassa

Minore separazione, maggiore

attrazione, Eel più bassa

Maggiore separazione,

minore attrazione, Eel più

alta (meno negativa)

APPROFONDIMENTO Contaminazioni da piombo nell’acqua potabile

La maggioranza delle persone nelle aree industrializzate considera 

scontato l’aver acqua corrente potabile. Sfortunatamente, in alcune 

circostanza l’acqua del rubinetto non è sicura, come attestato dal fat-

to che, nel 2015, sono stati trovati elevati livelli di piombo nelle ac-

que dell’acquedotto municipale di Flint, nel Michigan (USA).

Il piombo è nocivo per molti organi del corpo umano, ma 

specialmente il cervello e il sistema nervoso centrale sono partico-

larmente sensibili alla sua presenza. Nel cervello, gli ioni Pb2+ in-

terferiscono con i processi di comunicazione cellulare e di crescita 

mimando il ruolo del Ca2+. Uno dei più gravi effetti dell’avvelena-

mento da piombo si ha nei bambini, nei quali esso porta a deficit 

cognitivi. Nonostante il fatto che i composti a base di piombo sia-

no stati usati un tempo per svariate applicazioni — come additivi 

delle benzine, nei pigmenti, nei pallini da caccia, nei vetri e nelle 

condutture idriche — l’esposizione giornaliera al piombo si è drasti-

camente ridotta da quando, negli anni ‘70, le agenzie governative 

hanno cominciato a regolamentarne l’uso. Il National Health and 

Nutrition Examination Survey riporta che la concentrazione media 

di piombo nel sangue dei residenti negli USA è crollata dai 150 ppb 

del 1976 ai 16 ppb del 2002, cioè una diminuzione di quasi un or-

dine di grandezza.

L’EPA (Environmental Protection Agency, Agenzia per la Prote-

zione Ambientale) ha fissato il limite massimo di 15 ppb di piom-

bo nell’acqua potabile. In accordo alla normativa emessa dall’EPA, 

ogni ente che serva più di 50 000 abitanti deve monitorare il livello 

di piombo nelle acque e prendere azioni correttive nel caso in cui 

più del 10% delle abitazioni campionate siano oltre il limite dei 15 

ppb. I test fatti dai ricercatori della Virginia Tech su campioni raccolti 

nel Settembre 2015 hanno mostrato che in più del 10% delle 252 

abitazioni di Flint esaminate il livello di piombo era oltre 25 ppb; 

addirittura in molte abitazioni il livello trovato era oltre i 100 ppb. 

Contemporaneamente, un pediatra del paese aveva analizzato i risul-

tati delle analisi del sangue dei neonati trovando che la percentuale 

di bambini con elevate concentrazioni di piombo nel sangue (> 50 

ppb) era raddoppiata dal 2,3% del 2013 al 4,9% del 2015.

I problemi cominciarono nell’Aprile del 2014, quando le acque 

del fiume Flint furono prese per l’approvvigionamento idrico dell’ac-

quedotto cittadino. In precedenza, la citta di Flint prendeva l’acqua da 

Detroit, che a sua volta la prelevava dal lago Huron e la depurava prima 

di pomparla verso Flint. La fonte di piombo non risultò essere il fiume 

Flint, bensì la corrosione delle tubature in piombo usate per la rete sot-

terranea di distribuzione dell’acqua. Perché l’aver cambiato la fonte di 

approvvigionamento idrico ha così fortemente aumentato il rilascio di 

piombo dalle vecchie tubature? Molti fattori entrano in gioco, ma fon-

damentalmente tutti fanno capo a considerazioni sulla solubilità. 

Quando le acque sono trattate correttamente si verifica la pas-

sivazione della superficie interna dei tubi di piombo per formazione 

di uno strato di sali insolubili di piombo (Figura 17.21). Questo strato 

previene la corrosione che, altrimenti, porterebbe all’ossidazione del 

piombo e alla formazione di ioni Pb2+ solubili in acqua. L’Ente prepo-

sto al trattamento delle acque a Detroit faceva aggiungere ioni PO4
3– 

alle acque per inibire la corrosione, mentre ciò non veniva fatto a 

Flint. La presenza di ioni PO4
3– promuoveva la formazione di fosfati 

altamente insolubili sulla superficie dei tubi inibendo così i fenomeni 

di corrosione. 

Un altro fattore da considerare è il cambiamento di pH delle 

acque da 8,0 del Dicembre 2014 a 7,3 dell’Agosto 2015. Poiché i sali 

insolubili che contribuiscono allo strato di passivazione dei tubi, 

come Pb3(PO4)2, Pb(HSO4)2 e PbCO3, contengono anioni che posso-

no comportarsi come basi deboli, tutti i fattori che rendono più acide 

le acque contribuiscono ad aumentare la loro solubilità.

Ancora, si appurò che un altro fattore che poteva contribuire 

al problema era la presenza di elevati livelli di cloruri nelle acque. Le 

acque provenienti da Detroit avevano una concentrazione di cloruri 

pari a 11 ppm, mentre quelle provenienti dal trattamento delle acque 

del Flint arrivavano a 85 ppm nel Dicembre 2015. Mentre il PbCl2 

è moderatamente insolubile (Kps = 1,7 3 10–5 ), i complessi PbCl3
– e 

PbCl4
2–, che si formano in presenza di alte concentrazioni di cloruri, 

sono piuttosto solubili.  Gli accresciuti livelli di cloruri erano in parte 

ascrivibili all’uso di FeCl3 come additivo per far coagulare e filtrare 

via la materia organica indesiderata e che stava portando problemi 

per la contaminazione da E. coli. Inoltre i cloruri si formavano anche 

a seguito dell’uso di ipoclorito, usato come antibatterico, quando os-

sidava la materia organica indesiderata. Infine, anche il sale sparso 

per le strade per evitare formazione di lastre di ghiaccio in inverno 

può aver dato un contributo.

Di fronte all’evidenza che il livello di piombo nelle acque pota-

bili di Flint stava salendo a livelli pericolosi per la salute, la municipa-

lità tornò, nel Dicembre 2015, ad approvvigionarsi di acqua potabile 

da Detroit. In un arco di parecchi mesi la circolazione delle acque 

correttamente trattate avrebbe dovuto ripristinare lo strato di passiva-

zione all’interno dei tubi. Tuttavia, i costi di bonifica ammontavano 

a più di 120 mila dollari, una somma molto grande se comparata ai 

50 mila dollari all’anno stimati per il trattamento con fosfati. Infine, 

cosa più importante, non si poteva rimediare ai danni alla salute di 

coloro che avevano bevuto acque contaminate, soprattutto bambini. 

Sebbene l’uso del piombo per le tubature idriche è stato proibi-

to negli USA dal 1986, si stima che milioni di miglia di tubature in 

piombo interrate siano ancora in uso in molte città americane. Una 

stretta vigilanza da parte delle società di distribuzione delle acque e 

da parte delle agenzie di protezione ambientale è un requisito impor-

tante affinché tragedie come quella di Flint non si ripetano.

Esercizi correlati: 17.97, 17.101
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32

G Figura 17.21 Tubi in piombo protetti e non protetti da corrosione. (a) Tubo in piombo con uno strato 

passivato che agisce da protezione e (b) tubo in piombo in cui la mancanza dell’inibitore di corrosione 

– lo ione fosfato PO
4
3– – causa la dissoluzione e la disgregazione dello strato di passivazione, con 

conseguente esposizione della superficie del tubo agli agenti ossidanti quali O
2
 e OCl–.
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136 CAPITOLO 4 Reazioni in soluzione acquosa

Reazioni acido-base con formazione di gas

Oltre a OH–, ci sono molte altre basi che reagiscono con H+ per formare composti mo-
lecolari. Due di queste basi, che si possono trovare in laboratorio, sono lo ione solfuro e 
lo ione carbonato. Entrambi questi anioni reagiscono con gli acidi e danno origine a gas 
poco solubili in acqua.

Il solfuro di idrogeno (H2S), la sostanza responsabile del cattivo odore delle uova marce, 
è il prodotto della reazione di acidi come HCl(aq) con il solfuro di un metallo come Na2S:

Equazione molecolare:

 4

with Gas Formation

Many bases besides  react with  to form molecular compounds. Two of these 

that you might encounter in the laboratory are the sulfide ion and the carbonate 

ion. Both of these anions react with acids to form gases that have low solubilities in 

water.

Hydrogen sulfide  the substance that gives rotten eggs their foul odor, forms 

when an acid such as HCl(aq th a metal sulfide such as 

Molecular equation:

2 HCl1aq2 + Na2S1aq2¡ H2S1g2 + 2 NaCl1aq2 [4.16]

Net ionic equation:

1g2 17]

Carbonates and bicarbonates react with acids to form 1g2. Reaction of 2- or 
- with an acid first gives carbonic acid 2. For example, when hydrochloric 

tion is

1 q2 18]

Carbonic acid is unstable. If present in solution in sufficient concentrations, it decom

poses to O and , which escapes from the solution as a gas:

1g2 19]

The overall reaction is summarized by the following equations:

Molecular equation:

1g2 0]

Net ionic equation:

1g2 1]

Both 1s2 are used as neutralizers in acid spills; either salt is 

added until the fizzing caused by 1g2 formation stops. Sometimes sodium bicarbonate is 

used as an antacid to soothe an upset stomach. In that case the - reacts with stomach 

orm 1g2.

ext, predict what gas forms when Na2SO3 ) 

reacts with HCl(aq).

Your stomach secretes acids to help digest foods. These acids, 
which include hydrochloric acid, contain about 0.1 mol of H+

per liter of solution. The stomach and digestive tract are nor
mally protected from the corrosive effects of stomach acid by a 
mucosal lining. Holes can develop in this lining, however, al
lowing the acid to attack the underlying tissue, causing pain
ful damage. These holes, known as ulcers, can be caused by the 
secretion of excess acids and/or by a weakness in the digestive 
lining. Many peptic ulcers are caused by infection by the bacte
rium Helicobacter pylori. Between 10 and 20% of Americans suffer 
from ulcers at some point in their lives. Many others experience 

CHEMISTRY PUT TO WORK Antacids

occasional indigestion, heartburn, or reflux due to digestive ac
ids entering the esophagus.

The problem of excess stomach acid can be addressed by (1) re
moving the excess acid or (2) decreasing the production of acid. Sub
stances that remove excess acid are called antacids, whereas those 
that decrease acid production are called acid inhibitors. Figure 4.10

shows several common over-the-counter antacids, which usually con
tain hydroxide, carbonate, or bicarbonate ions (Table 4.4). Antiulcer 
drugs, such as Tagamet® and Zantac®, are acid inhibitors. They act on 
acid-producing cells in the lining of the stomach. Formulations that 
control acid in this way are now available as over-the-counter drugs.

Related Exercise: 4.95
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Equazione ionica netta:

 4

with Gas Formation

Many bases besides  react with  to form molecular compounds. Two of these 

that you might encounter in the laboratory are the sulfide ion and the carbonate 

ion. Both of these anions react with acids to form gases that have low solubilities in 

water.

Hydrogen sulfide  the substance that gives rotten eggs their foul odor, forms 

when an acid such as HCl(aq th a metal sulfide such as 

Molecular equation:

16]

Net ionic equation:

2 H+1aq2 + S2-1aq2¡ H2S1g2 [4.17]

Carbonates and bicarbonates react with acids to form 1g2. Reaction of 2- or 
- with an acid first gives carbonic acid 2. For example, when hydrochloric 

tion is

1 q2 18]

Carbonic acid is unstable. If present in solution in sufficient concentrations, it decom

poses to O and , which escapes from the solution as a gas:

1g2 19]

The overall reaction is summarized by the following equations:

Molecular equation:

1g2 0]

Net ionic equation:

1g2 1]

Both 1s2 are used as neutralizers in acid spills; either salt is 

added until the fizzing caused by 1g2 formation stops. Sometimes sodium bicarbonate is 

used as an antacid to soothe an upset stomach. In that case the - reacts with stomach 

orm 1g2.

ext, predict what gas forms when Na2SO3 ) 

reacts with HCl(aq).

Your stomach secretes acids to help digest foods. These acids, 
which include hydrochloric acid, contain about 0.1 mol of H+

per liter of solution. The stomach and digestive tract are nor
mally protected from the corrosive effects of stomach acid by a 
mucosal lining. Holes can develop in this lining, however, al
lowing the acid to attack the underlying tissue, causing pain
ful damage. These holes, known as ulcers, can be caused by the 
secretion of excess acids and/or by a weakness in the digestive 
lining. Many peptic ulcers are caused by infection by the bacte
rium Helicobacter pylori. Between 10 and 20% of Americans suffer 
from ulcers at some point in their lives. Many others experience 

CHEMISTRY PUT TO WORK Antacids

occasional indigestion, heartburn, or reflux due to digestive ac
ids entering the esophagus.

The problem of excess stomach acid can be addressed by (1) re
moving the excess acid or (2) decreasing the production of acid. Sub
stances that remove excess acid are called antacids, whereas those 
that decrease acid production are called acid inhibitors. Figure 4.10

shows several common over-the-counter antacids, which usually con
tain hydroxide, carbonate, or bicarbonate ions (Table 4.4). Antiulcer 
drugs, such as Tagamet® and Zantac®, are acid inhibitors. They act on 
acid-producing cells in the lining of the stomach. Formulations that 
control acid in this way are now available as over-the-counter drugs.

Related Exercise: 4.95
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Gli ioni carbonato e bicarbonato reagiscono con gli acidi dando origine a CO2(g). In 
realtà, la reazione di CO3

2– o HCO3
– con un acido origina come primo prodotto l’acido 

carbonico (H2CO3). Per esempio, quando l’acido cloridrico è aggiunto al bicarbonato di 
sodio, ne segue la seguente reazione

 4

with Gas Formation

Many bases besides  react with  to form molecular compounds. Two of these 

that you might encounter in the laboratory are the sulfide ion and the carbonate 

ion. Both of these anions react with acids to form gases that have low solubilities in 

water.

Hydrogen sulfide  the substance that gives rotten eggs their foul odor, forms 

when an acid such as HCl(aq th a metal sulfide such as 

Molecular equation:

16]

Net ionic equation:

17]

Carbonates and bicarbonates react with acids to form  Reaction of  or 

 with an acid first gives carbonic acid  For example, when hydrochloric 

tion is

HCl1aq2 + NaHCO31aq2¡ NaCl1aq2 + H2CO31aq2 [4.18]

Carbonic acid is unstable. If present in solution in sufficient concentrations, it decom

poses to O and , which escapes from the solution as a gas:

1g2 19]

The overall reaction is summarized by the following equations:

Molecular equation:

1g2 0]

Net ionic equation:

1g2 1]

Both 1s2 are used as neutralizers in acid spills; either salt is 

added until the fizzing caused by 1g2 formation stops. Sometimes sodium bicarbonate is 

used as an antacid to soothe an upset stomach. In that case the - reacts with stomach 

orm 1g2.

ext, predict what gas forms when Na2SO3 ) 

reacts with HCl(aq).

Your stomach secretes acids to help digest foods. These acids, 
which include hydrochloric acid, contain about 0.1 mol of H+

per liter of solution. The stomach and digestive tract are nor
mally protected from the corrosive effects of stomach acid by a 
mucosal lining. Holes can develop in this lining, however, al
lowing the acid to attack the underlying tissue, causing pain
ful damage. These holes, known as ulcers, can be caused by the 
secretion of excess acids and/or by a weakness in the digestive 
lining. Many peptic ulcers are caused by infection by the bacte
rium Helicobacter pylori. Between 10 and 20% of Americans suffer 
from ulcers at some point in their lives. Many others experience 

CHEMISTRY PUT TO WORK Antacids

occasional indigestion, heartburn, or reflux due to digestive ac
ids entering the esophagus.

The problem of excess stomach acid can be addressed by (1) re
moving the excess acid or (2) decreasing the production of acid. Sub
stances that remove excess acid are called antacids, whereas those 
that decrease acid production are called acid inhibitors. Figure 4.10

shows several common over-the-counter antacids, which usually con
tain hydroxide, carbonate, or bicarbonate ions (Table 4.4). Antiulcer 
drugs, such as Tagamet® and Zantac®, are acid inhibitors. They act on 
acid-producing cells in the lining of the stomach. Formulations that 
control acid in this way are now available as over-the-counter drugs.

Related Exercise: 4.95
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Tuttavia, l’acido carbonico è instabile e, quando è presente in soluzione in concentrazione 
sufficiente, si decompone formando CO2 che a sua volta si allontana dalla soluzione sotto 
forma di gas:

 4

with Gas Formation

Many bases besides  react with  to form molecular compounds. Two of these 

that you might encounter in the laboratory are the sulfide ion and the carbonate 

ion. Both of these anions react with acids to form gases that have low solubilities in 

water.

Hydrogen sulfide  the substance that gives rotten eggs their foul odor, forms 

when an acid such as HCl(aq th a metal sulfide such as 

Molecular equation:

16]

Net ionic equation:

17]

Carbonates and bicarbonates react with acids to form  Reaction of  or 

 with an acid first gives carbonic acid  For example, when hydrochloric 

tion is

18]

Carbonic acid is unstable. If present in solution in sufficient concentrations, it decom

poses to  and  which escapes from the solution as a gas:

H2CO31aq2¡ H2O1l2 + CO21g2 [4.19]

The overall reaction is summarized by the following equations:

Molecular equation:

1g2 0]

Net ionic equation:

1g2 1]

Both 1s2 are used as neutralizers in acid spills; either salt is 

added until the fizzing caused by 1g2 formation stops. Sometimes sodium bicarbonate is 

used as an antacid to soothe an upset stomach. In that case the - reacts with stomach 

orm 1g2.

ext, predict what gas forms when Na2SO3 ) 

reacts with HCl(aq).

Your stomach secretes acids to help digest foods. These acids, 
which include hydrochloric acid, contain about 0.1 mol of H+

per liter of solution. The stomach and digestive tract are nor
mally protected from the corrosive effects of stomach acid by a 
mucosal lining. Holes can develop in this lining, however, al
lowing the acid to attack the underlying tissue, causing pain
ful damage. These holes, known as ulcers, can be caused by the 
secretion of excess acids and/or by a weakness in the digestive 
lining. Many peptic ulcers are caused by infection by the bacte
rium Helicobacter pylori. Between 10 and 20% of Americans suffer 
from ulcers at some point in their lives. Many others experience 

CHEMISTRY PUT TO WORK Antacids

occasional indigestion, heartburn, or reflux due to digestive ac
ids entering the esophagus.

The problem of excess stomach acid can be addressed by (1) re
moving the excess acid or (2) decreasing the production of acid. Sub
stances that remove excess acid are called antacids, whereas those 
that decrease acid production are called acid inhibitors. Figure 4.10

shows several common over-the-counter antacids, which usually con
tain hydroxide, carbonate, or bicarbonate ions (Table 4.4). Antiulcer 
drugs, such as Tagamet® and Zantac®, are acid inhibitors. They act on 
acid-producing cells in the lining of the stomach. Formulations that 
control acid in this way are now available as over-the-counter drugs.

Related Exercise: 4.95
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La reazione globale è riassunta nelle seguenti equazioni

Equazione molecolare:

 4

with Gas Formation

Many bases besides  react with  to form molecular compounds. Two of these 

that you might encounter in the laboratory are the sulfide ion and the carbonate 

ion. Both of these anions react with acids to form gases that have low solubilities in 

water.

Hydrogen sulfide  the substance that gives rotten eggs their foul odor, forms 

when an acid such as HCl(aq th a metal sulfide such as 

Molecular equation:

16]

Net ionic equation:

17]

Carbonates and bicarbonates react with acids to form  Reaction of  or 

 with an acid first gives carbonic acid  For example, when hydrochloric 

tion is

18]

Carbonic acid is unstable. If present in solution in sufficient concentrations, it decom

poses to  and  which escapes from the solution as a gas:

19]

The overall reaction is summarized by the following equations:

Molecular equation:

HCl1aq2 + NaHCO31aq2¡ NaCl1aq2 + H2O1l2 + CO21g2 [4.20]

Net ionic equation:

1g2 1]

Both 1s2 are used as neutralizers in acid spills; either salt is 

added until the fizzing caused by 1g2 formation stops. Sometimes sodium bicarbonate is 

used as an antacid to soothe an upset stomach. In that case the - reacts with stomach 

orm 1g2.

ext, predict what gas forms when Na2SO3 ) 

reacts with HCl(aq).

Your stomach secretes acids to help digest foods. These acids, 
which include hydrochloric acid, contain about 0.1 mol of H+

per liter of solution. The stomach and digestive tract are nor
mally protected from the corrosive effects of stomach acid by a 
mucosal lining. Holes can develop in this lining, however, al
lowing the acid to attack the underlying tissue, causing pain
ful damage. These holes, known as ulcers, can be caused by the 
secretion of excess acids and/or by a weakness in the digestive 
lining. Many peptic ulcers are caused by infection by the bacte
rium Helicobacter pylori. Between 10 and 20% of Americans suffer 
from ulcers at some point in their lives. Many others experience 

CHEMISTRY PUT TO WORK Antacids

occasional indigestion, heartburn, or reflux due to digestive ac
ids entering the esophagus.

The problem of excess stomach acid can be addressed by (1) re
moving the excess acid or (2) decreasing the production of acid. Sub
stances that remove excess acid are called antacids, whereas those 
that decrease acid production are called acid inhibitors. Figure 4.10

shows several common over-the-counter antacids, which usually con
tain hydroxide, carbonate, or bicarbonate ions (Table 4.4). Antiulcer 
drugs, such as Tagamet® and Zantac®, are acid inhibitors. They act on 
acid-producing cells in the lining of the stomach. Formulations that 
control acid in this way are now available as over-the-counter drugs.

Related Exercise: 4.95
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Equazione ionica netta:

 4

with Gas Formation

Many bases besides  react with  to form molecular compounds. Two of these 

that you might encounter in the laboratory are the sulfide ion and the carbonate 

ion. Both of these anions react with acids to form gases that have low solubilities in 

water.

Hydrogen sulfide  the substance that gives rotten eggs their foul odor, forms 

when an acid such as HCl(aq th a metal sulfide such as 

Molecular equation:

16]

Net ionic equation:

17]

Carbonates and bicarbonates react with acids to form  Reaction of  or 

 with an acid first gives carbonic acid  For example, when hydrochloric 

tion is

18]

Carbonic acid is unstable. If present in solution in sufficient concentrations, it decom

poses to  and  which escapes from the solution as a gas:

19]

The overall reaction is summarized by the following equations:

Molecular equation:

0]

Net ionic equation:

H+1aq2 + HCO3
-1aq2¡ H2O1l2 + CO21g2 [4.21]

Both 1s2 are used as neutralizers in acid spills; either salt is 

added until the fizzing caused by 1g2 formation stops. Sometimes sodium bicarbonate is 

used as an antacid to soothe an upset stomach. In that case the - reacts with stomach 

orm 1g2.

ext, predict what gas forms when Na2SO3 ) 

reacts with HCl(aq).

Your stomach secretes acids to help digest foods. These acids, 
which include hydrochloric acid, contain about 0.1 mol of H+

per liter of solution. The stomach and digestive tract are nor
mally protected from the corrosive effects of stomach acid by a 
mucosal lining. Holes can develop in this lining, however, al
lowing the acid to attack the underlying tissue, causing pain
ful damage. These holes, known as ulcers, can be caused by the 
secretion of excess acids and/or by a weakness in the digestive 
lining. Many peptic ulcers are caused by infection by the bacte
rium Helicobacter pylori. Between 10 and 20% of Americans suffer 
from ulcers at some point in their lives. Many others experience 

CHEMISTRY PUT TO WORK Antacids

occasional indigestion, heartburn, or reflux due to digestive ac
ids entering the esophagus.

The problem of excess stomach acid can be addressed by (1) re
moving the excess acid or (2) decreasing the production of acid. Sub
stances that remove excess acid are called antacids, whereas those 
that decrease acid production are called acid inhibitors. Figure 4.10

shows several common over-the-counter antacids, which usually con
tain hydroxide, carbonate, or bicarbonate ions (Table 4.4). Antiulcer 
drugs, such as Tagamet® and Zantac®, are acid inhibitors. They act on 
acid-producing cells in the lining of the stomach. Formulations that 
control acid in this way are now available as over-the-counter drugs.

Related Exercise: 4.95
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Sia NaHCO3(s) che Na2CO3(s) vengono usati come neutralizzatori in caso di perdite 
di acido. L’uno o l’altro sale sono aggiunti fino al termine dell’effervescenza dovuta allo 
sviluppo di CO2( g). Il bicarbonato di sodio è usato talvolta anche come antiacido per leni-
re i disturbi di stomaco: in questo caso lo ione HCO3

– reagisce con l’acido presente nello 
stomaco formando ancora CO2( g).

Pensaci su

Per analogia con gli esempi già forniti nel testo, prevedere quale gas si forma in 

seguito al trattamento di Na
2
SO

3
(s) con HCl(aq).

CHIMICA IN AZIONE Gli antiacidi

Lo stomaco secerne acidi che sono coadiuvanti nella digestione 
del cibo. Questi acidi, tra cui l’acido cloridrico, contengono circa 
0,1 moli di H+ per litro di soluzione. La parete gastrica è normal-
mente protetta dagli effetti corrosivi degli acidi presenti nello sto-
maco da una mucosa di rivestimento. A volte tale mucosa subisce 
delle lesioni, attraverso le quali gli acidi possono attaccare i tessuti 
sottostanti e causare delle ulcere dolorose. La causa di queste ulcere 
può essere individuata in una eccessiva secrezione di acido o in una 
debolezza del rivestimento digerente. Recenti studi hanno inoltre 
dimostrato che l’origine di molte ulcere può essere individuata an-
che in un’infezione batterica (Helicobacter pylori). Una percentuale 
compresa tra il 10 e il 20% della popolazione americana è affetta da 
ulcera od occasionali bruciori di stomaco dovuti all’ingresso degli 
acidi digestivi nell’esofago. 

È possibile risolvere il problema dell’eccesso di acido nello 
stomaco in due semplici modi: (1) rimozione dell’acido in ecces-

so (2) riduzione della produzione di acido. Le sostanze in grado 
di rimuovere l’eccesso di acido sono chiamate antiacidi, mentre le 
sostanze in grado di ridurre la produzione di acidi sono chiama-
te inibitori degli acidi. La Figura Figura 4.10 mostra alcuni farmaci 
antiacidi comuni, venduti senza ricetta medica. Gli antiacidi sono 
semplicemente delle basi che neutralizzano gli acidi deputati alla 
digestione. La loro capacità di neutralizzare gli acidi è dovuta al 
fatto che contengono lo ione idrossido, lo ione carbonato o lo 
ione bicarbonato (Tabella 4.4). La più recente generazione di far-
maci antiulcera, come Tagamet® o Zantac®, è invece rappresentata 
dagli inibitori della produzione di acido. Questi farmaci agiscono 
sulle cellule del rivestimento dello stomaco deputate alla produ-
zione dell’acido. Questo diverso tipo di farmaci non è disponibile 
come farmaco da banco. 

Esercizio correlato: 4.95
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4.4 .  Reazioni di ossido-riduzione
Nelle reazioni di precipitazione, i cationi e gli anioni si combinano tra loro dando origine 
a composti ionici insolubili. Nelle reazioni di neutralizzazione, gli ioni H+ e OH– si combi-
nano tra loro dando origine a molecole di H2O. Esiste un terzo tipo di reazioni, altrettanto 
importante, nel corso delle quali si verifica un trasferimento di elettroni tra i reagenti: 
queste reazioni sono chiamate reazioni di ossido-riduzione o reazioni redox. In 
questo capitolo ci concentreremo sulle reazioni redox in cui uno dei reagenti è un metallo 
nella sua forma elementare. Le reazioni redox sono cruciali per capire molti processi bio-
logici e geologici nel mondo che ci circonda; esse sono anche alla base delle tecnologie 
per l’energia come batterie e celle a combustibile (Capitolo 19).

Ossidazione e riduzione 

Una delle più familiari reazioni redox è la corrosione di un metallo (Figura 4.11). In alcuni 
casi la corrosione è limitata alla superficie del metallo, ad esempio la formazione di una 
patina verde sulle statue di rame. In altri casi la corrosione va più nel profondo, eventual-
mente compromettendo l’integrità strutturale del metallo. L’arrugginimento del ferro è 
un esempio importante. 

La corrosione è la conversione di un metallo in un composto metallico per reazione 
tra il metallo e una sostanza nel suo ambiente. Quando un metallo si corrode, ogni atomo 
del metallo perde elettroni e forma così un catione, che si può combinare con un anione 
formando un composto ionico. La patina verde sulla Statua della Libertà contiene ioni Cu2+ 
combinati con anioni carbonato e idrossido; la ruggine contiene Fe3+ combinato con anioni 
ossido e idrossido e l’annerimento dell’argento contiene Ag+ combinato con ioni solfuro.

Quando un atomo, uno ione, o una molecola diventa carica più positivamente (ov-
vero perde elettroni) diciamo che si ossida. La perdita di elettroni da parte di una sostanza 

G Figura 4.10 Gli antiacidi. Tutti i prodotti raffigurati agiscono come 

agenti neutralizzanti dell’acido nello stomaco.

TABELLA 4.4  Alcuni comuni antiacidi

Nome commerciale Agente neutralizzante

Alka-Seltzer® NaHCO3

Amphojel® Al(OH)3

Di-Gel® Mg(OH)2 e CaCO3

Latte di Magnesia Mg(OH)2

Maalox® Mg(OH)2 e Al(OH)3

Mylanta® Mg(OH)2 e Al(OH)3

Rolaids® Mg(OH)2 e CaCO3

Tums® CaCO3

(a) (b) (c)

G Figura 4.11 Prodotti familiari di corrosione. (a) Si forma una patina verde quando il rame si ossida. 

(b) Si ha arrugginimento quando il ferro si corrode. (c) Si ha annerimento quando l’argento si corrode.
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viene definita ossidazione. Il termine ossidazione viene utilizzato in quanto le prime rea-
zioni di questo tipo a essere studiate erano quelle con l’ossigeno. Molti metalli reagiscono 
direttamente con l’ossigeno dell’aria formando un composto ionico di uno ione metallico 
e lo ione ossido. L’esempio familiare dell’arrugginimento consiste nella reazione tra il fer-
ro metallico e l’ossigeno in presenza di acqua. In questo processo il ferro si ossida (perde 
elettroni) e forma Fe3+.

La reazione tra il ferro e l’ossigeno è relativamente lenta, ma altri metalli, come ad 
esempio i metalli alcalini e alcalino-terrosi, reagiscono velocemente per esposizione all’a-
ria. La Figura 4.12 mostra come la superficie lucente del calcio metallico si annerisca in 
conseguenza della formazione di CaO, come evidenziato dalla seguente reazione

 4

called oxidation. The term oxidation is used because the first reactions of this sort to 

be studied were reactions with oxygen. Many metals react directly with  in air to form 

metal oxides. In these reactions, the metal loses electrons to oxygen, forming an ionic 

compound of the metal ion and oxide ion. The familiar example of rusting involves the 

reaction between iron metal and oxygen in the presence of water. In this process, Fe is 

oxidized trons) to form 

The reaction between iron and oxygen tends to be relatively slow, but other metals, 

h as the alkali and alkaline earth metals, react quickly upon exposure to air. Figure 4.12

ws how the bright metallic surface of calcium tarnishes as CaO forms in the reaction

2 Ca1s2 + O21g2¡ 2 CaO1s2 [4.22]

In this reaction, Ca is oxidized to a2+ and neutral O  is transformed to 2- ions. In Equa

tion 4.22, the oxidation involves transfer of electrons from the calcium metal to the O , 

leading to formation of CaO. When an atom, ion, or molecule becomes more negatively 

charged (gains electrons), we say that it is reduced. The gain of electrons by a substance 

is called reduction. When one reactant loses electrons (that is, when it is oxidized), 

another reactant must gain them. In other words, oxidation of one substance must be 

accompanied by reduction of some other substance. In Equation 4.22, then, molecular 

oxygen is reduced to oxide (O2-) ions.

) 

Ca

).

▲ xidation of calcium metal by molecular oxygen.

ore we can identify an oxidation-reduction reaction, we must have a bookkeeping sys

tem—a way of keeping track of electrons gained by the substance being reduced and elec

trons lost by the substance being oxidized. The concept of oxidation numbers (also called 

oxidation states) was devised as a way of doing this. Each atom in a neutral substance or 

ion is assigned an oxidation number (also known as an oxidation state). For mon

atomic ions, the oxidation number is the same as the charge. For neutral molecules and 

polyatomic ions, the oxidation number of a given atom is a hypothetical charge. This 

charge is assigned by artificially dividing up the electrons among the atoms in the mole

gning oxidation numbers:

1. For an atom in its elemental form, the oxidation number is always zero. Thus, each H 

atom in the H  molecule has an oxidation number of 0, and each P atom in the P

2. For any , the oxidation number equals the ionic charge. Thus, K+ has an 

oxidation number of S2-
-2, orth.
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In questa reazione il Ca viene ossidato a Ca2+ e il composto neutro O2 viene convertito 
negli ioni O2–. Nell’equazione 4.22, l’ossidazione comporta il trasferimento degli elettroni 
dal calcio metallico all’ossigeno molecolare, portando alla formazione di CaO. Quando 
atomi, ioni o molecole acquisiscono una carica negativa maggiore (ovvero acquisiscono 
elettroni) si dice che vengono ridotti. La riduzione consiste nell’acquisizione di elettroni 
da parte di una sostanza. Quando un reagente perde elettroni, un altro reagente deve ac-
quisire gli elettroni persi; l’ossidazione di una sostanza è, quindi, sempre accompagnata 
dalla riduzione di un’altra sostanza grazie al trasferimento di elettroni dall’una all’altra. 
Nell’equazione 4.22, quindi, l’ossigeno molecolare è ridotto a ioni ossido (O2–).

Osserva e rispondi Quanti elettroni vengono acquisiti da ogni atomo 

di ossigeno nel corso di questa reazione?

G Figura 4.12 Ossidazione del calcio metallico a opera dell’ossigeno molecolare.

O2(g) si riduce

(acquista elettroni)

2 CaO(s)2 Ca(s) 1 O2(g)

Ca(s) si ossida

(perde elettroni)

Ca21 e O22 si combinano

per formare CaO(s)

e2

e2

e2

Numeri di ossidazione

Per poter identificare una reazione di ossido-riduzione, dobbiamo avere a disposizione un 
sistema di contabilità, ovvero un modo per monitorare gli elettroni acquisiti dalla sostanza 
ridotta e quelli ceduti dalla sostanza ossidata. A tale scopo, è stato introdotto il concetto del 
numero di ossidazione (chiamato anche stato di ossidazione). A ciascun atomo in 
una molecola neutra o carica viene assegnato un numero di ossidazione. Per gli ioni mono-
atomici i numeri di ossidazione sono gli stessi della carica. Per le molecole neutre e per gli 
ioni poliatomici, il numero di ossidazione di un dato atomo è una carica ipotetica. Questa 
carica è assegnata in maniera formale dividendo gli elettroni tra gli atomi nella molecola o 
nello ione. Possiamo usare le seguenti regole per attribuire i numeri di ossidazione:

 1. Il numero di ossidazione di qualunque atomo nel suo stato elementare è pari a zero. 
Quindi, il numero di ossidazione di ogni atomo di H appartenente alla molecola H2 o 
di ogni atomo di P appartenente alla molecola P4 è pari a 0.

 2. Il numero di ossidazione di qualunque ione monoatomico è pari alla carica stessa dello 

ione. Quindi, il numero di ossidazione di K+ è +1, quello di S2– è –2 e così via. 
 La carica degli ioni dei metalli alcalini (gruppo 1A) è 1+ e pertanto il loro numero di 

ossidazione in qualunque composto è pari a +1. Analogamente, il numero di ossi-
dazione dei metalli alcalino-terrosi (gruppo 2A) è sempre +2 e quella dell’alluminio 
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(gruppo 3A) è sempre +3 in tutti i composti. (Nello scrivere il numero di ossidazione, 
il segno viene indicato prima del numero per poterlo distinguere dalla carica effetti-
va, in cui viene indicato il numero prima del segno).

 3. Il numero di ossidazione dei non metalli è comunemente negativo, anche se può essere 
positivo in alcune circostanze: 

(a) Il numero di ossidazione dell’ossigeno è comunemente –2 nei composti ionici e moleco-

lari. La principale eccezione è dovuta ai cosiddetti perossidi, i composti contenenti 
lo ione O2

2–, in cui il numero di ossidazione di ogni atomo di ossigeno è pari a –1. 

(b) Il numero di ossidazione dell’idrogeno è +1 quando è legato a non metalli e –1 quan-

do è legato a metalli. 

(c) Il numero di ossidazione del fluoro è –1 in tutti i composti. Il numero di ossidazione 
degli altri alogeni è –1 nella maggior parte dei composti binari. Diversamente, 
negli ossianioni, ovvero in combinazione con l’ossigeno, il numero di ossidazio-
ne è positivo.

 4. La somma dei numeri di ossidazione di tutti gli atomi presenti in un composto neu-

tro è pari a zero. La somma dei numeri di ossidazione di tutti gli atomi presenti in un ione 

poliatomico è pari alla carica netta dello ione. Per esempio, il numero di ossidazione di 
ciascun idrogeno dello ione idronio, H3O

+ è +1 e quello dell’ossigeno è –2. La somma 
di tutti i numeri di ossidazione è quindi 3(+1) + (–2) = +1, che corrisponde alla carica 
netta dello ione. Come mostrato nell’Esercizio risolto 4.8, questa ultima regola risulta 
molto utile per dedurre il numero di ossidazione di un atomo in un composto o in 
uno ione quando si conoscono i numeri di ossidazione di tutti gli altri atomi. È im-
portante ricordare che in ogni reazione di ossido-riduzione, i numeri di ossidazione 
di almeno due atomi devono cambiare. Il numero di ossidazione aumenta per ogni 
atomo che si ossida e diminuisce per ogni atomo che si riduce.

Pensaci su

Qual è il numero di ossidazione dell’azoto (a) nel nitruro di alluminio, AlN, 

e (b) nell’acido nitrico, HNO
3
?

Esercizio risolto 4.8 
Determinare il numero di ossidazione

Determinare il numero di ossidazione dello zolfo in ciascuno dei seguenti composti (a) H
2
S, (b) S

8
, (c) SCl

2
, (d) Na

2
SO

3
, (e) SO

4
2–.

 

SOLUZIONE

Analizza Ci viene chiesto di determinare il numero di ossidazione 
dello zolfo contenuto in due specie molecolari, nella sua forma 
elementare e in due sostanze ioniche.

Pianifica Per ciascuna specie, la somma dei numeri di ossidazione di 
tutti gli atomi deve essere uguale alla carica della molecola. Useremo 
le regole appena elencate per assegnare i numeri di ossidazione.

Risolvi 
(a) Il numero di ossidazione dell’idrogeno legato a un non 

metallo è pari a +1 (regola 3b). Poiché H2S è una molecola 
neutra, la somma dei numeri di ossidazione deve essere pari a 
zero (regola 4). Ponendo il numero di ossidazione dello zolfo 
come x, si ottiene 2 (+1) + x = 0. Il numero di ossidazione di S 
è pertanto pari a –2.

(b) Poiché lo zolfo si trova nella sua forma elementare, il numero 
di ossidazione di S è pari a 0 (regola 1).

(c) Poiché si tratta di un composto binario, il numero di ossi-
dazione del cloro dovrebbe essere –1 (regola 3c). La somma 
dei numeri di ossidazione deve essere pari a 0 (regola 4). Po-
nendo il numero di ossidazione dello zolfo come x, si ottiene 
x + 2 (–1) = 0. Di conseguenza, il numero di ossidazione di S 
deve essere pari a +2.

(d) Il sodio è un metallo alcalino e quindi il suo numero di ossi-
dazione in tutti i suoi composti è +1 (regola 2). Lo stato di os-
sidazione più comune dell’ossigeno è –2 (regola 3a). Ponendo 
il numero di ossidazione dello zolfo come x, si ottiene 2 (+1) 
+ x + 3 (–2) = 0. Di conseguenza, il numero di ossidazione di 
S deve essere pari a +4.

(e) Lo stato di ossidazione di O è –2 (regola 3a). La somma dei 
numeri di ossidazione deve essere pari alla carica netta di 
SO4

2–, ovvero –2 e pertanto si ottiene x + 4 (–2) = –2. Questa 
equazione ci consente di dedurre che il numero di ossida-
zione di S in questo ione è +6.

Commento Questi esempi dimostrano come il numero di ossi-
dazione di un elemento dipenda dal composto in cui questo 
elemento è contenuto. Come abbiamo appena visto, i numeri di 
ossidazione dello zolfo variano da –2 a +6.

E Esercizio da svolgere 1

In quale composto il numero di ossidazione dell’ossigeno è –1?
(a) O2, (b) H2O, (c) H2SO4, (d) H2O2, (e) KCH3COO.

E Esercizio da svolgere 2

Indicare lo stato di ossidazione dell’elemento in grassetto in 
ciascuno dei seguenti composti: (a) P2O5, (b) NaH, 
(c) Cr2O7

2– (d) SnBr4, (e) BaO2?
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Ossidazione dei metalli da parte di acidi e sali 

La reazione di un metallo con un acido o un sale è generalizzata dal seguente modello

 4

als by Acids and Salts

The reaction between a metal and either an acid or a metal salt conforms to the general pattern

A + BX¡ AX + B [4.23]

Examples: 1g2
1s2

These reactions are called displacement reactions because the ion in solution is dis

placed (replaced) through oxidation of an element.

y metals undergo displacement reactions with acids, producing salts and hydro

gen gas. For example, magnesium metal reacts with hydrochloric acid to form magne

ydrogen gas (Figure 4.13):

4]

Mg 2 aq MgCl aq

The oxidation number of Mg changes from 0 to +2, an increase that indicates the atom 

has lost electrons and has therefore been oxidized. The oxidation number of H+ in the acid 

decreases from +1 to 0, indicating that this ion has gained electrons and has therefore 

Mg
MgCl

aq

aq2 aq) 

▲ Reaction of magnesium metal with hydrochloric acid.

2.
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Esempi: 

 4

by Acids and Salts

The reaction between a metal and either an acid or a metal salt conforms to the general pattern

Examples: Zn1s2 + 2 HBr1aq2¡ ZnBr21aq2 + H21g2 
Mn1s2 + Pb1NO3221aq2¡ Mn(NO3221aq2 + Pb1s2

These reactions are called displacement reactions because the ion in solution is dis

placed (replaced) through oxidation of an element.

y metals undergo displacement reactions with acids, producing salts and hydro

gen gas. For example, magnesium metal reacts with hydrochloric acid to form magne

ydrogen gas (Figure 4.13):

4]

Mg 2 aq MgCl aq

The oxidation number of Mg changes from 0 to +2, an increase that indicates the atom 

has lost electrons and has therefore been oxidized. The oxidation number of  in the acid 

decreases from +1 to 0, indicating that this ion has gained electrons and has therefore 

Mg
MgCl

aq

aq2 aq) 

▲ Reaction of magnesium metal with hydrochloric acid.

2.
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Queste reazioni sono chiamate reazioni di spostamento perché lo ione in soluzione è 
spostato (o sostituito) attraverso l’ossidazione di un elemento.

Molti metalli subiscono la reazione di spostamento in presenza di acidi, dando origi-
ne a sali e idrogeno gassoso. Per esempio, il magnesio metallico reagisce con l’acido clori-
drico per formare cloruro di magnesio e idrogeno gassoso (Figura 4.13):

 4

by Acids and Salts

The reaction between a metal and either an acid or a metal salt conforms to the general pattern

Examples:

These reactions are called displacement reactions because the ion in solution is dis

placed (replaced) through oxidation of an element.

y metals undergo displacement reactions with acids, producing salts and hydro

gen gas. For example, magnesium metal reacts with hydrochloric acid to form magne

ydrogen gas (Figure 4.13):

[4.24]

Mg(s) 1 2 HCl(aq) MgCl2(aq) 1 H2(g)

11  21 00Oxidation number 12  21

The oxidation number of Mg changes from 0 to +2, an increase that indicates the atom 

has lost electrons and has therefore been oxidized. The oxidation number of H+ in the acid 

decreases from +1 to 0, indicating that this ion has gained electrons and has therefore 

Mg
MgCl

aq

aq2 aq) 

▲ Reaction of magnesium metal with hydrochloric acid.

2.
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Notare che il numero di ossidazione di Mg cambia da 0 a +2. L’aumento del numero di os-
sidazione indica che l’atomo ha ceduto elettroni ed è stato quindi ossidato. Al contrario, il 
numero di ossidazione dello ione H+ dell’acido diminuisce da +1 a 0, indicando che que-
sto ione ha acquisito elettroni ed è stato ridotto. Il numero di ossidazione del cloro è –1 

Numero di ossidazione

Osserva e rispondi Quante moli di idrogeno gassoso sarebbero prodotte 

per ogni mole di magnesio aggiunta alla soluzione di HCl?

G Figura 4.13 Reazione del magnesio metallico con acido cloridrico. Il metallo viene velocemente 

ossidato dall’acido, producendo idrogeno gassoso, H
2
(g) e MgCl

2
(aq).

e2

e2

e2

H1

Mg21

H2

MgCl2

Mg(s) si ossida

(perde elettroni)

H1(aq) si riduce

(acquista elettroni)

H2(g) 1 MgCl2(aq)2 HCl(aq) 1 Mg(s)

Numero
di ossidazione

11 12 21021 0
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prima e dopo la reazione, in quanto è uno ione spettatore che non partecipa alla reazione. 
L’equazione ionica netta è la seguente:

  

been reduced. Chlorine has an oxidation number of  both before and after the reac

tion, indicating that it is neither oxidized nor reduced. In fact, the  ions are spectator 

ions, dropping out of the net ionic equation:

Mg1s2 + 2 H+1aq2¡ Mg2+1aq2 + H21g2 [4.25]

Metals can also be oxidized by aqueous solutions of various salts. Iron metal, for 

example, is oxidized to 2+ by aqueous solutions of i2+ q2:
Molecular equation: 1s2
Net ionic equation: 1s2 7]

The oxidation of Fe to 2+ in this reaction is accompanied by the reduction of i2+ to Ni. 

Remember: Whenever one substance is oxidized, another substance must be reduced

Sample Exercise 4.9 
Writing 

Write the balanced molecular and net ionic equations for the reaction of aluminum with hydrobromic acid.

Which of the following statements is true about the reaction 
between zinc and copper sulfate? (

oxidized. ( tants and products are soluble strong elec
trolytes. ( tate of copper in copper sulfate is 0. 

evious choices are true.

rite the balanced molecular and net ionic equations for 
the reaction between magnesium and cobalt(II) sulfate. 

tion?

TION

 We must write two equations—molecular and net ionic—
for the redox reaction between a metal and an acid.

 Metals react with acids to form salts and H  gas. To write the 
balanced equations, we must write the chemical formulas for the two 
reactants and then determine the formula of the salt, which is com
posed of the cation formed by the metal and the anion of the acid.

 The reactants are Al and HBr. The cation formed by Al is +,
and the anion from hydrobromic acid is r-. Thus, the salt formed 
in the reaction is r . Writing the reactants and products and 
then balancing the equation gives the molecular equation:

1g2
Br trong electrolytes. Thus, the com

te ionic equation is

1g2

r- tator ion, the net ionic equation is

+ 6

 The substance oxidized is the aluminum metal because 
its oxidation state changes from 0 in the metal to 

eby increasing in oxidation number. The 
tate changes from 

Can we predict whether a certain metal will be oxidized either by an acid or by a partic

ular salt? This question is of practical importance as well as chemical interest. According 

to Equation 4.26, for example, it would be unwise to store a solution of nickel nitrate in 

iron container because the solution would dissolve the container. When a metal is ox

idized, it forms various compounds. Extensive oxidation can lead to the failure of metal 

terioration of metal structures.

Different metals vary in the ease with which they are oxidized. Zn is oxidized by 

aqueous solutions of +, for example, but Ag is not. Zn, therefore, loses electrons more 

readily than Ag; that is, Zn is easier to oxidize than Ag.

A list of metals arranged in order of decreasing ease of oxidation, such as in Table 4.5, 

is called an activity series. The metals at the top of the table, such as the alkali metals 

and the alkaline earth metals, are most easily oxidized; that is, they react most readily 

to form compounds. They are called the active metals. The metals at the bottom of the 

activity series, such as the transition elements from groups 8B and 1B, are very stable and 

form compounds less readily. These metals, which are used to make coins and jewelry, 

are called tivity.

The activity series can be used to predict the outcome of reactions between metals and 

either metal salts or acids. Any metal on the list can be oxidized by the ions of elements below it. 
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I metalli possono essere ossidati anche da soluzioni acquose di diversi sali. Per esem-
pio, il ferro è ossidato a Fe2+ da una soluzione acquosa di Ni2+, come quella che si ottiene 
con Ni(NO3)2(aq):

Equazione molecalare:       

  

been reduced. Chlorine has an oxidation number of  both before and after the reac

tion, indicating that it is neither oxidized nor reduced. In fact, the  ions are spectator 

ions, dropping out of the net ionic equation:

Metals can also be oxidized by aqueous solutions of various salts. Iron metal, for 

example, is oxidized to  by aqueous solutions of 2
Molecular equation: Fe1s2 + Ni1NO3221aq2¡ Fe(NO3221aq2 + Ni1s2 [4.26]

Net ionic equation: 1s2 7]

The oxidation of Fe to 2+ in this reaction is accompanied by the reduction of i2+ to Ni. 

Remember: Whenever one substance is oxidized, another substance must be reduced

Sample Exercise 4.9 
Writing 

Write the balanced molecular and net ionic equations for the reaction of aluminum with hydrobromic acid.

Which of the following statements is true about the reaction 
between zinc and copper sulfate? (

oxidized. ( tants and products are soluble strong elec
trolytes. ( tate of copper in copper sulfate is 0. 

evious choices are true.

rite the balanced molecular and net ionic equations for 
the reaction between magnesium and cobalt(II) sulfate. 

tion?

TION

 We must write two equations—molecular and net ionic—
for the redox reaction between a metal and an acid.

 Metals react with acids to form salts and H  gas. To write the 
balanced equations, we must write the chemical formulas for the two 
reactants and then determine the formula of the salt, which is com
posed of the cation formed by the metal and the anion of the acid.

 The reactants are Al and HBr. The cation formed by Al is +,
and the anion from hydrobromic acid is r-. Thus, the salt formed 
in the reaction is r . Writing the reactants and products and 
then balancing the equation gives the molecular equation:

1g2
Br trong electrolytes. Thus, the com

te ionic equation is

1g2

r- tator ion, the net ionic equation is

2 + 6

 The substance oxidized is the aluminum metal because 
its oxidation state changes from 0 in the metal to 

eby increasing in oxidation number. The 
tate changes from 

Can we predict whether a certain metal will be oxidized either by an acid or by a partic

ular salt? This question is of practical importance as well as chemical interest. According 

to Equation 4.26, for example, it would be unwise to store a solution of nickel nitrate in 

iron container because the solution would dissolve the container. When a metal is ox

idized, it forms various compounds. Extensive oxidation can lead to the failure of metal 

terioration of metal structures.

Different metals vary in the ease with which they are oxidized. Zn is oxidized by 

aqueous solutions of +, for example, but Ag is not. Zn, therefore, loses electrons more 

readily than Ag; that is, Zn is easier to oxidize than Ag.

A list of metals arranged in order of decreasing ease of oxidation, such as in Table 4.5, 

is called an activity series. The metals at the top of the table, such as the alkali metals 

and the alkaline earth metals, are most easily oxidized; that is, they react most readily 

to form compounds. They are called the active metals. The metals at the bottom of the 

activity series, such as the transition elements from groups 8B and 1B, are very stable and 

form compounds less readily. These metals, which are used to make coins and jewelry, 

are called tivity.

The activity series can be used to predict the outcome of reactions between metals and 

either metal salts or acids. Any metal on the list can be oxidized by the ions of elements below it. 
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Equazione ionica netta:                

  

been reduced. Chlorine has an oxidation number of  both before and after the reac

tion, indicating that it is neither oxidized nor reduced. In fact, the  ions are spectator 

ions, dropping out of the net ionic equation:

Metals can also be oxidized by aqueous solutions of various salts. Iron metal, for 

example, is oxidized to  by aqueous solutions of 

Molecular equation: 1 2
Net ionic equation: Fe1s2 + Ni2+1aq2¡ Fe2+1aq2 + Ni1s2 [4.27]

The oxidation of Fe to 2+ in this reaction is accompanied by the reduction of i2+ to Ni. 

Remember: Whenever one substance is oxidized, another substance must be reduced

Sample Exercise 4.9 
Writing 

Write the balanced molecular and net ionic equations for the reaction of aluminum with hydrobromic acid.

Which of the following statements is true about the reaction 
between zinc and copper sulfate? (

oxidized. ( tants and products are soluble strong elec
trolytes. ( tate of copper in copper sulfate is 0. 

evious choices are true.

rite the balanced molecular and net ionic equations for 
the reaction between magnesium and cobalt(II) sulfate. 

tion?

TION

 We must write two equations—molecular and net ionic—
for the redox reaction between a metal and an acid.

 Metals react with acids to form salts and H  gas. To write the 
balanced equations, we must write the chemical formulas for the two 
reactants and then determine the formula of the salt, which is com
posed of the cation formed by the metal and the anion of the acid.

 The reactants are Al and HBr. The cation formed by Al is +,
and the anion from hydrobromic acid is r-. Thus, the salt formed 
in the reaction is r . Writing the reactants and products and 
then balancing the equation gives the molecular equation:

1g2
Br trong electrolytes. Thus, the com

te ionic equation is

1g2

r- tator ion, the net ionic equation is

+ 6

 The substance oxidized is the aluminum metal because 
its oxidation state changes from 0 in the metal to 

eby increasing in oxidation number. The 
tate changes from 

Can we predict whether a certain metal will be oxidized either by an acid or by a partic

ular salt? This question is of practical importance as well as chemical interest. According 

to Equation 4.26, for example, it would be unwise to store a solution of nickel nitrate in 

iron container because the solution would dissolve the container. When a metal is ox

idized, it forms various compounds. Extensive oxidation can lead to the failure of metal 

terioration of metal structures.

Different metals vary in the ease with which they are oxidized. Zn is oxidized by 

aqueous solutions of +, for example, but Ag is not. Zn, therefore, loses electrons more 

readily than Ag; that is, Zn is easier to oxidize than Ag.

A list of metals arranged in order of decreasing ease of oxidation, such as in Table 4.5, 

is called an activity series. The metals at the top of the table, such as the alkali metals 

and the alkaline earth metals, are most easily oxidized; that is, they react most readily 

to form compounds. They are called the active metals. The metals at the bottom of the 

activity series, such as the transition elements from groups 8B and 1B, are very stable and 

form compounds less readily. These metals, which are used to make coins and jewelry, 

are called tivity.

The activity series can be used to predict the outcome of reactions between metals and 

either metal salts or acids. Any metal on the list can be oxidized by the ions of elements below it. 
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L’ossidazione di Fe a Fe2+ è accompagnata, in questa reazione, dalla riduzione di Ni2+ a Ni. 
Da ricordare: Ogni qual volta una sostanza viene ossidata, un’altra sostanza deve essere ridotta.

Esercizio risolto 4.9 
Scrivere le equazioni per le reazioni di ossido-riduzione

Scrivere l’equazione molecolare bilanciata e l’equazione ionica netta della reazione tra alluminio e acido bromidrico.

 

SOLUZIONE

Analizza Ci viene chiesto di scrivere due equazioni – molecolare e 
ionica netta – della reazione redox che si verifica tra un metallo 
e un acido.

Pianifica I metalli reagiscono con gli acidi con formazione di sali 
e H2 gassoso. Per poter scrivere le equazioni bilanciate è necessa-
rio per prima cosa scrivere le formule chimiche dei due reagenti 
e, quindi, determinare la formula del sale prodotto. Il sale è costi-
tuito dal catione proveniente dal metallo e dall’anione dell’acido.

Risolvi  Le formule dei reagenti coinvolti sono Al e HBr. Il catione 
che si forma da Al è Al3+ e l’anione proveniente dall’acido bromi-
drico è Br–. Il sale prodotto dalla reazione è quindi AlBr3. A que-
sto punto, l’equazione molecolare bilanciata è:

  

been reduced. Chlorine has an oxidation number of  both before and after the reac

tion, indicating that it is neither oxidized nor reduced. In fact, the  ions are spectator 

ions, dropping out of the net ionic equation:

Metals can also be oxidized by aqueous solutions of various salts. Iron metal, for 

example, is oxidized to  by aqueous solutions of 

Molecular equation:

Net ionic equation: 7]

The oxidation of Fe to  in this reaction is accompanied by the reduction of  to Ni. 

Remember: Whenever one substance is oxidized, another substance must be reduced

Sample Exercise 4.9 
Writing 

Write the balanced molecular and net ionic equations for the reaction of aluminum with hydrobromic acid.

Which of the following statements is true about the reaction 
between zinc and copper sulfate? (

oxidized. ( tants and products are soluble strong elec
trolytes. ( tate of copper in copper sulfate is 0. 

evious choices are true.

rite the balanced molecular and net ionic equations for 
the reaction between magnesium and cobalt(II) sulfate. 

tion?

TION

 We must write two equations—molecular and net ionic—
for the redox reaction between a metal and an acid.

 Metals react with acids to form salts and  gas. To write the 
balanced equations, we must write the chemical formulas for the two 
reactants and then determine the formula of the salt, which is com
posed of the cation formed by the metal and the anion of the acid.

 The reactants are Al and HBr. The cation formed by Al is 
and the anion from hydrobromic acid is  Thus, the salt formed 
in the reaction is  Writing the reactants and products and 
then balancing the equation gives the molecular equation:

2 Al1s2 + 6 HBr1aq2¡ 2 AlBr31aq2 + 3 H21g2
Br trong electrolytes. Thus, the com

te ionic equation is

1g2

tator ion, the net ionic equation is

 The substance oxidized is the aluminum metal because 
its oxidation state changes from 0 in the metal to 

eby increasing in oxidation number. The 
tate changes from 

Can we predict whether a certain metal will be oxidized either by an acid or by a partic

ular salt? This question is of practical importance as well as chemical interest. According 

to Equation 4.26, for example, it would be unwise to store a solution of nickel nitrate in 

iron container because the solution would dissolve the container. When a metal is ox

idized, it forms various compounds. Extensive oxidation can lead to the failure of metal 

terioration of metal structures.

Different metals vary in the ease with which they are oxidized. Zn is oxidized by 

aqueous solutions of +, for example, but Ag is not. Zn, therefore, loses electrons more 

readily than Ag; that is, Zn is easier to oxidize than Ag.

A list of metals arranged in order of decreasing ease of oxidation, such as in Table 4.5, 

is called an activity series. The metals at the top of the table, such as the alkali metals 

and the alkaline earth metals, are most easily oxidized; that is, they react most readily 

to form compounds. They are called the active metals. The metals at the bottom of the 

activity series, such as the transition elements from groups 8B and 1B, are very stable and 

form compounds less readily. These metals, which are used to make coins and jewelry, 

are called tivity.

The activity series can be used to predict the outcome of reactions between metals and 

either metal salts or acids. Any metal on the list can be oxidized by the ions of elements below it. 
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Sia HBr che AlBr3 sono elettroliti solubili forti. Pertanto, l’equa-
zione ionica completa è 

  

been reduced. Chlorine has an oxidation number of  both before and after the reac

tion, indicating that it is neither oxidized nor reduced. In fact, the  ions are spectator 

ions, dropping out of the net ionic equation:

Metals can also be oxidized by aqueous solutions of various salts. Iron metal, for 

example, is oxidized to  by aqueous solutions of 

Molecular equation:

Net ionic equation: 7]

The oxidation of Fe to  in this reaction is accompanied by the reduction of  to Ni. 

Remember: Whenever one substance is oxidized, another substance must be reduced

Sample Exercise 4.9 
Writing 

Write the balanced molecular and net ionic equations for the reaction of aluminum with hydrobromic acid.

Which of the following statements is true about the reaction 
between zinc and copper sulfate? (

oxidized. ( tants and products are soluble strong elec
trolytes. ( tate of copper in copper sulfate is 0. 

evious choices are true.

rite the balanced molecular and net ionic equations for 
the reaction between magnesium and cobalt(II) sulfate. 

tion?

TION

 We must write two equations—molecular and net ionic—
for the redox reaction between a metal and an acid.

 Metals react with acids to form salts and  gas. To write the 
balanced equations, we must write the chemical formulas for the two 
reactants and then determine the formula of the salt, which is com
posed of the cation formed by the metal and the anion of the acid.

 The reactants are Al and HBr. The cation formed by Al is 
and the anion from hydrobromic acid is  Thus, the salt formed 
in the reaction is  Writing the reactants and products and 
then balancing the equation gives the molecular equation:

trong electrolytes. Thus, the com
te ionic equation is

2 Al1s2 + 6 H+1aq2 + 6 Br-1aq2¡  

2 Al3+1aq2 + 6 Br-1aq2 + 3 H21g2

tator ion, the net ionic equation is

 The substance oxidized is the aluminum metal because 
its oxidation state changes from 0 in the metal to 

eby increasing in oxidation number. The 
tate changes from 

Can we predict whether a certain metal will be oxidized either by an acid or by a partic

ular salt? This question is of practical importance as well as chemical interest. According 

to Equation 4.26, for example, it would be unwise to store a solution of nickel nitrate in 

iron container because the solution would dissolve the container. When a metal is ox

idized, it forms various compounds. Extensive oxidation can lead to the failure of metal 

terioration of metal structures.

Different metals vary in the ease with which they are oxidized. Zn is oxidized by 

aqueous solutions of +, for example, but Ag is not. Zn, therefore, loses electrons more 

readily than Ag; that is, Zn is easier to oxidize than Ag.

A list of metals arranged in order of decreasing ease of oxidation, such as in Table 4.5, 

is called an activity series. The metals at the top of the table, such as the alkali metals 

and the alkaline earth metals, are most easily oxidized; that is, they react most readily 

to form compounds. They are called the active metals. The metals at the bottom of the 

activity series, such as the transition elements from groups 8B and 1B, are very stable and 

form compounds less readily. These metals, which are used to make coins and jewelry, 

are called tivity.

The activity series can be used to predict the outcome of reactions between metals and 

either metal salts or acids. Any metal on the list can be oxidized by the ions of elements below it. 
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Poiché Br– è uno ione spettatore, l’equazione ionica netta è

  

been reduced. Chlorine has an oxidation number of  both before and after the reac

tion, indicating that it is neither oxidized nor reduced. In fact, the  ions are spectator 

ions, dropping out of the net ionic equation:

Metals can also be oxidized by aqueous solutions of various salts. Iron metal, for 

example, is oxidized to  by aqueous solutions of 

Molecular equation:

Net ionic equation: 7]

The oxidation of Fe to  in this reaction is accompanied by the reduction of  to Ni. 

Remember: Whenever one substance is oxidized, another substance must be reduced

Sample Exercise 4.9 
Writing 

Write the balanced molecular and net ionic equations for the reaction of aluminum with hydrobromic acid.

Which of the following statements is true about the reaction 
between zinc and copper sulfate? (

oxidized. ( tants and products are soluble strong elec
trolytes. ( tate of copper in copper sulfate is 0. 

evious choices are true.

rite the balanced molecular and net ionic equations for 
the reaction between magnesium and cobalt(II) sulfate. 

tion?

TION

 We must write two equations—molecular and net ionic—
for the redox reaction between a metal and an acid.

 Metals react with acids to form salts and H  gas. To write the 
balanced equations, we must write the chemical formulas for the two 
reactants and then determine the formula of the salt, which is com
posed of the cation formed by the metal and the anion of the acid.

 The reactants are Al and HBr. The cation formed by Al is +,
and the anion from hydrobromic acid is r-. Thus, the salt formed 
in the reaction is r . Writing the reactants and products and 
then balancing the equation gives the molecular equation:

1g2
Br trong electrolytes. Thus, the com

te ionic equation is

1g2

tator ion, the net ionic equation is

2 Al1s2 + 6 H+1aq2¡ 2 Al3+1aq2 + 3 H21g2
 The substance oxidized is the aluminum metal because 

its oxidation state changes from 0 in the metal to +3
eby increasing in oxidation number. The H+

tate changes from +1

Can we predict whether a certain metal will be oxidized either by an acid or by a partic

ular salt? This question is of practical importance as well as chemical interest. According 

to Equation 4.26, for example, it would be unwise to store a solution of nickel nitrate in 

iron container because the solution would dissolve the container. When a metal is ox

idized, it forms various compounds. Extensive oxidation can lead to the failure of metal 

terioration of metal structures.

Different metals vary in the ease with which they are oxidized. Zn is oxidized by 

aqueous solutions of +, for example, but Ag is not. Zn, therefore, loses electrons more 

readily than Ag; that is, Zn is easier to oxidize than Ag.

A list of metals arranged in order of decreasing ease of oxidation, such as in Table 4.5, 

is called an activity series. The metals at the top of the table, such as the alkali metals 

and the alkaline earth metals, are most easily oxidized; that is, they react most readily 

to form compounds. They are called the active metals. The metals at the bottom of the 

activity series, such as the transition elements from groups 8B and 1B, are very stable and 

form compounds less readily. These metals, which are used to make coins and jewelry, 

are called tivity.

The activity series can be used to predict the outcome of reactions between metals and 

either metal salts or acids. Any metal on the list can be oxidized by the ions of elements below it. 
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Commento La sostanza che si ossida è l’alluminio metallico, poi-
ché il suo stato di ossidazione aumenta da 0 nel metallo a +3 nel 
catione. Lo ione H+ si riduce poiché il suo stato di ossidazione si 
riduce da +1 nell’acido a 0 in H2.

E Esercizio da svolgere 1

Quale delle seguenti affermazioni sulla reazione tra zinco e 
solfato di rame è vera? (a) Lo zinco è ossidato e lo ione rame 
è ridotto. (b) Lo zinco è ridotto e lo ione rame è ossidato. (c) 
Tutti i reagenti e prodotti sono elettroliti forti solubili. (d) Il 
numero di ossidazione del rame nel solfato di rame è zero. 
(e) Più di una affermazione è vera.

E Esercizio da svolgere 2

(a) Scrivere l’equazione molecolare bilanciata e l’equazione 
ionica netta della reazione di spostamento che intercorre tra 
il magnesio e il solfato di cobalto(II). (b) Quale sostanza si 
riduce e quale si ossida nel corso della reazione?

Serie di attività 

È possibile prevedere se un certo metallo potrà essere ossidato da un acido o da un sale 
specifico? Oltre a un puro interesse chimico, la risposta a questa domanda riveste un’im-
portanza pratica. Per esempio, in base all’Equazione 4.26, sarebbe poco saggio conserva-
re una soluzione di nitrato di nichel in un contenitore di ferro, in quanto la soluzione 
scioglierebbe il contenitore. Quando un metallo viene ossidato, esso viene eroso perché 
reagisce per formare diversi composti. Un’ossidazione estensiva può portare al guasto di 
macchinari metallici o al deterioramento di strutture metalliche. 

La facilità con cui si ossida un metallo cambia da un metallo all’altro. Per esempio, 
lo Zn è ossidato da soluzioni acquose di Cu2+, a differenza dell’Ag; in altre parole, lo Zn si 
ossida più facilmente dell’Ag. 

La serie di attività è una lista che elenca i metalli in ordine di tendenza decrescente 
all’ossidazione. La Tabella 4.5, fornisce la serie di attività in soluzione acquosa di molti dei 
più comuni metalli e include anche l’idrogeno. I metalli che si trovano nella parte supe-
riore della tabella, come i metalli alcalini e alcalino terrosi, sono quelli che si ossidano più 
facilmente; in altre parole, essi reagiscono rapidamente convertendosi in altri composti. 
Questi elementi sono chiamati metalli attivi. I metalli che si trovano nella parte inferiore 
della serie di attività, come i metalli di transizione dei gruppi 8B e 1B, sono molto stabili e 
formano altri composti meno rapidamente. Questi metalli, utilizzati per costruire monete 
e gioielli, sono chiamati metalli nobili a causa della loro scarsa reattività.



142 CAPITOLO 4 Reazioni in soluzione acquosa

TABELLA 4.5 Serie di attività dei metalli in soluzione acquosa

Metallo Reazione di ossidazione

Litio Li(s) 4 Li+(aq) + e–

Potassio K(s) 4 K+(aq) + e–

Bario Ba(s) 4 Ba2+(aq) + 2 e–

Calcio Ca(s) 4 Ca2+(aq) + 2 e–

Sodio Na(s) 4 Na+(aq) + e–

Magnesio Mg(s) 4 Mg2+(aq) + 2 e–

Alluminio Al(s) 4 Al3+(aq) + 3 e–

Manganese Mn(s) 4 Mn2+(aq) + 2 e–

Zinco Zn(s) 4 Zn2+(aq) + 2 e–

Cromo Cr(s) 4 Cr3+(aq) + 3 e–

Ferro Fe(s) 4 Fe2+(aq) + 2 e–

Cobalto Co(s) 4 Co2+(aq) + 2 e–

Nichel Ni(s) 4 Ni2+(aq) + 2 e–

Stagno Sn(s) 4 Sn2+(aq) + 2 e–

Piombo Pb(s) 4 Pb2+(aq) + 2 e–

Idrogeno H2(g) 4 2 H+(aq) + 2 e–

Rame Cu(s) 4 Cu2+(aq) + 2 e–

Argento Ag(s) 4 Ag+(aq) + e–

Mercurio Hg(l) 4 Hg2+(aq) + 2 e–

Platino Pt(s) 4 Pt2+(aq) + 2 e–

Oro Au(s) 4 Au3+(aq) + 3 e–
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La serie di attività può essere usata per prevedere il decorso delle reazioni tra metalli e 
acidi o sali di altri metalli. Qualunque metallo presente nella lista può essere ossidato dagli ioni 

dei metalli sottostanti. Per esempio, il rame è presente nella lista in una posizione superiore 
rispetto all’argento. Il rame metallico sarà quindi ossidato dagli ioni argento:

 4

For example, copper is above silver in the series. Thus, copper metal is oxidized by silver 

Cu1s2 + 2 Ag+1aq2¡ Cu2+1aq2 + 2 Ag1s2 [4.28]

The oxidation of copper to copper ions is accompanied by the reduction of silver ions to 

silver metal. The silver metal is evident on the surface of the copper wire in Figure 4.14. 

The copper(II) nitrate produces a blue color in the solution, as can be seen most clearly in 

the photograph on the right of Figure 4.14.
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Only metals above hydrogen in the activity series are able to react with acids to form .

For example, Ni reacts with HCl(aq orm :

1g2
Because elements below hydrogen in the activity series are not oxidized by +, Cu 

does not react with HCl(aq). Interestingly, copper does react with nitric acid, as shown 

in Figure 1.11, but the reaction is not oxidation of Cu by H+ ions. Instead, the metal is 

oxidized to 2+ by the nitrate ion, accompanied by the formation of brown nitrogen 

1g2:
1g2

As the copper is oxidized in this reaction, -, where the oxidation number of 

nitrogen is +5, is reduced to , where the oxidation number of nitrogen is +4. We will 

examine reactions of this type in Chapter 20.
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L’ossidazione da rame metallico a ioni rame è accompagnata dalla riduzione degli ioni ar-
gento ad argento metallico. L’argento metallico è chiaramente visibile sulla superficie dei 
fili di rame in Figura 4.14. Il nitrato di rame(II) è responsabile della colorazione blu della 
soluzione, come messo in evidenza nella parte destra della Figura 4.14.

Pensaci su

Avviene una reazione quando (a) una soluzione acquosa di NiCl
2
(aq) viene aggiunta 

in una provetta contenente striscette di zinco metallico, e (b) quando NiCl
2
(aq) viene 

aggiunto in una provetta contenente Zn(NO
3
)
2
(aq)?

Solo i metalli localizzati al di sopra dell’idrogeno nella serie di attività sono in grado di 
reagire con gli acidi per formare H2. Per esempio, il Ni reagisce con HCl(aq) per formare H2:

 4

For example, copper is above silver in the series. Thus, copper metal is oxidized by silver 

The oxidation of copper to copper ions is accompanied by the reduction of silver ions to 

silver metal. The silver metal is evident on the surface of the copper wire in Figure 4.14. 

The copper(II) nitrate produces a blue color in the solution, as can be seen most clearly in 

the photograph on the right of Figure 4.14.
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Only metals above hydrogen in the activity series are able to react with acids to form 

For example, Ni reacts with HCl(aq orm 

Ni1s2 + 2 HCl1aq2¡ NiCl21aq2 + H21g2 [4.29]

Because elements below hydrogen in the activity series are not oxidized by +, Cu 

does not react with HCl(aq). Interestingly, copper does react with nitric acid, as shown 

in Figure 1.11, but the reaction is not oxidation of Cu by H+ ions. Instead, the metal is 

oxidized to 2+ by the nitrate ion, accompanied by the formation of brown nitrogen 

1g2:
1g2

As the copper is oxidized in this reaction, -, where the oxidation number of 

nitrogen is +5, is reduced to , where the oxidation number of nitrogen is +4. We will 

examine reactions of this type in Chapter 20.

M04_BROW4232_14_SE_C04_pp120-161.indd   142 17/11/16   10:23 PM

Poiché gli elementi posizionati sotto l’idrogeno nella serie di attività non sono ossidati 
da H+, Cu non reagisce con HCl(aq), ma è interessante notare che invece reagisce con l’acido 
nitrico, come mostrato precedentemente in Figura 1.11. Tuttavia, questa reazione non è una 
semplice reazione di ossidazione del Cu da parte degli ioni H+ provenienti dall’acido. Quello 
che accade è che il metallo viene ossidato a Cu2+ dallo ione nitrato dell’acido e, contempo-
raneamente, si verifica la formazione del biossido di azoto marrone, NO2(g):

 4

For example, copper is above silver in the series. Thus, copper metal is oxidized by silver 

The oxidation of copper to copper ions is accompanied by the reduction of silver ions to 

silver metal. The silver metal is evident on the surface of the copper wire in Figure 4.14. 

The copper(II) nitrate produces a blue color in the solution, as can be seen most clearly in 

the photograph on the right of Figure 4.14.
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Only metals above hydrogen in the activity series are able to react with acids to form 

For example, Ni reacts with HCl(aq orm 

Because elements below hydrogen in the activity series are not oxidized by  Cu 

does not react with HCl(aq). Interestingly, copper does react with nitric acid, as shown 

in Figure 1.11, but the reaction is not oxidation of Cu by  ions. Instead, the metal is 

oxidized to  by the nitrate ion, accompanied by the formation of brown nitrogen 

1 2
Cu1s2 + 4 HNO31aq2¡ Cu1NO3221aq2 + 2 H2O1l2 + 2 NO21g2 [4.30]

As the copper is oxidized in this reaction, -, where the oxidation number of 

nitrogen is +5, is reduced to , where the oxidation number of nitrogen is +4. We will 

examine reactions of this type in Chapter 20.
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Nel momento in cui il rame viene ossidato, NO3
–, in cui l’azoto ha numero di ossi-

dazione pari a +5, viene ridotto a NO2, dove l’azoto ha numero di ossidazione pari a +4. 
Esamineremo le reazioni di questo tipo nel Capitolo 20.
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Osserva e rispondi Perché questa soluzione diventa blu?

G Figura 4.14 Reazione tra il rame e lo ione argento. Quando il rame metallico è posto a contatto con una 

soluzione di nitrato di argento, si verifica una rezione redox che porta alla formazione di argento metallico e 

di una soluzione blu di nitrato di rame(II).

Cu(NO3)2(aq) 1 2 Ag(s)2 AgNO3(aq) 1 Cu(s)

e2

e2

Cu(s) viene ossidato

(perde elettroni)

Ag1(aq) si riduce

(acquista elettroni)

NO3
2Ag1

Ag

NO3
2 Cu21

Cu

Esercizio risolto 4.10 
Determinare se una reazione di ossido-riduzione può aver luogo

Determinare se una soluzione acquosa di cloruro di ferro(II) è in grado di ossidare il magnesio metallico. 

Se sì, scrivere l’equazione molecolare bilanciata e l’equazione ionica netta della reazione.

 

SOLUZIONE

Analizza Date due sostanze – un sale in acqua, FeCl2, e un metallo, 
Mg – ci viene chiesto di determinare se reagiscono tra di loro.

Pianifica La reazione potrà avvenire se il Mg si trova sopra il Fe 
nella serie di attività in Tabella 4.5. Se la reazione avviene, lo 
ione Fe2+ di FeCl2 verrà ridotto a Fe elementare e il Mg elemen-
tare verrà ossidato a Mg2+.

Risolvi  Poiché il Mg è posizionato nella tabella in posizione su-
periore rispetto al Fe, la reazione avverrà. Per scrivere la formula 
del sale prodotto nel corso della reazione, è necessario ricordare 
le cariche degli ioni più comuni. Il magnesio è presente nei suoi 
composti sempre come Mg2+ e lo ione cloruro come Cl–. Il sale di 
magnesio che si forma durante la reazione è MgCl2 e l’equazione 
molecolare bilanciata è 

  

Sample Exercise 4.10 

Will an aqueous solution of iron(II) chloride oxidize magnesium metal? If so, write the balanced molecular and net ionic equations 

for the reaction.

Which of these metals is the easiest to oxidize? 
thium (

Which of the following metals will be oxidized by 

TION

 We are given two substances—an aqueous salt, 
tal, Mg—and asked if they react with each other.

tion occurs if the reactant that is a metal in its elemen
tal form (Mg) is located above the reactant that is a metal in its ox

orm tion occurs, the 
o 

ve Fe in the table, the reaction occurs. To 
write the formula for the salt produced in the reaction, we must 
remember the charges on common ions. Magnesium is always 
present in compounds as  the chloride ion is  The mag

ormed in the reaction is 

Mg1s2 + FeCl21aq2¡ MgCl21aq2 + Fe1s2

h trong electrolytes and can be 
written in ionic form, which shows us that tator ion in 
the reaction. The net ionic equation is

The net ionic equation shows that Mg is oxidized and 
reduced in this reaction.

 Note that the net ionic equation is balanced with respect 
to both charge and mass.

aq) aq) 

Cu
Ag

NOAg Ag

NO Cu

Cu

▲ Reaction of copper metal with silver ion.
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Sia FeCl2 che MgCl2 sono elettroliti forti solubili e possono 
quindi essere scritti in forma ionica. Cl– è lo ione spettatore della 
reazione. L’equazione ionica netta è 

  

Sample Exercise 4.10 

Will an aqueous solution of iron(II) chloride oxidize magnesium metal? If so, write the balanced molecular and net ionic equations 

for the reaction.

Which of these metals is the easiest to oxidize? 
thium (

Which of the following metals will be oxidized by 
e?

TION

 We are given two substances—an aqueous salt, 
tal, Mg—and asked if they react with each other.

tion occurs if the reactant that is a metal in its elemen
tal form (Mg) is located above the reactant that is a metal in its ox

orm +2 tion occurs, the e2+

l o +.

ve Fe in the table, the reaction occurs. To 
write the formula for the salt produced in the reaction, we must 
remember the charges on common ions. Magnesium is always 
present in compounds as +; the chloride ion is l-. The mag

ormed in the reaction is l ,

1s2

h trong electrolytes and can be 
written in ionic form, which shows us that tator ion in 
the reaction. The net ionic equation is

Mg1s2 + Fe2 + 1aq2¡ Mg2 + 1aq2 + Fe1s2
The net ionic equation shows that Mg is oxidized and Fe
reduced in this reaction.

 Note that the net ionic equation is balanced with respect 
to both charge and mass.

aq) aq) 

Cu
Ag

NOAg Ag

NO Cu

Cu

▲ Reaction of copper metal with silver ion.
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L’equazione ionica netta mostra che, nel corso di questa rea-
zione, il Mg viene ossidato e il Fe2+ viene ridotto. 

Verifica Notare che l’equazione ionica netta risulta bilanciata sia 
rispetto alla carica che rispetto alla massa.

E Esercizio da svolgere 1

Quale di questi metalli è il più facile da ossidare?
(a) Oro (b) Litio (c) Ferro (d) Sodio (e) Alluminio

E Esercizio da svolgere 2

Quale dei seguenti metalli verrà ossidato da Pb(NO3)2: 
Zn, Cu, Fe?



144 CAPITOLO 4 Reazioni in soluzione acquosa

4.5 .  Concentrazione delle soluzioni
Gli scienziati usano il termine concentrazione per indicare la quantità di soluto disciolta in 
una certa quantità di solvente o di soluzione. Il concetto di concentrazione è intuitivo: all’au-
mentare della quantità di soluto disciolto, aumenta la concentrazione del soluto stesso. In 
chimica è spesso necessario esprimere le concentrazioni delle soluzioni in modo quantitativo.

Molarità

La molarità (simbolo M) esprime la concentrazione di una soluzione come il numero di 
moli di soluto per litro di soluzione (soluz.) :

 Molarità =
moli di soluto

volume della soluzione in litri
 [4.31]

Una soluzione 1,00 molare (scritto come 1,00 M) contiene 1,00 moli di soluto per ogni litro 
di soluzione. La Figura 4.15 mostra la preparazione di 250,0 mL di una soluzione 1,00 M di 
CuSO4. La molarità della soluzione è (0,250 mol CuSO4)/(0,250 L soluz) = 1,00 M. 

STRATEGIE IN CHIMICA Analisi delle reazioni chimiche

In questo capitolo è stato introdotto un gran numero di reazioni 
chimiche. Non è semplice comprendere “al volo” cosa accade du-
rante una reazione chimica. Uno degli obiettivi di questo testo è 
aiutarti a diventare capace di prevedere il risultato di una reazione. 
Un’abilità chiave per acquisire questo “intuito chimico” è imparare 
a categorizzare le reazioni chimiche.

È infatti inutile imparare a memoria tutte le reazioni chimiche! 
È molto più utile riconoscere la categoria generale in cui una rea-
zione fa parte, come una metatesi o un’ossido-riduzione. Quando 
si deve prevedere il risultato di una reazione chimica, bisogna per 
prima cosa porsi alcune domande:

•  Quali sono i reagenti? 
•  Sono elettroliti o non elettroliti?
•  Sono acidi o basi? 
•  Se i reagenti sono elettroliti, la reazione di metatesi porterà 

alla formazione di un precipitato? Di acqua? Di un gas?

•  Se non si tratta di una metatesi, potrebbe trattarsi di una 
reazio ne di ossido-riduzione? Questo richiede che ci sia un 
reagente in grado di ossidarsi e uno in grado di ridursi.

Rispondere a tali domande permette di prevedere cosa acca-
de in una reazione, ogni domanda restringe il campo di possibili-
tà, avvicinandoti alla risposta giusta. Le tue previsioni potrebbero 
essere non sempre corrette, ma se fai attenzione non sarai molto 
distante dalla risposta. Man mano che si acquisirà maggiore espe-
rienza con le reazioni chimiche, si cominceranno a considerare 
come reagenti sostanze non immediatamente ovvie come, per 
esempio, l’acqua delle soluzioni o l’ossigeno dell’atmosfera. Dato 
che il trasferimento di protoni (acido-base) e il trasferimento di 
elettroni (ossido-riduzioni) sono coinvolti in un numero enorme 
di reazioni chimiche, riconoscere le caratteristiche salienti di que-
sti tipi di reazioni ti porterà nella giusta strada per diventare un 
eccellente chimico.

321 Pesare circa 39,9 g 

(0,250 mol) di CuSO4

Mettere CuSO4 (soluto) in

un matraccio da 250 mL;

aggiungere l’acqua e agitare 

per sciogliere il soluto

Aggiungere l’acqua

finché la soluzione non 

raggiunge il menisco 

del matraccio

G Figura 4.15 Procedura di preparazione di 0,250 L di una soluzione 1,00 M di CuSO
4
.
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Esercizio risolto 4.11 
Calcolare la molarità

Calcolare la molarità di una soluzione ottenuta per dissoluzione di 23,4 g di sodio solfato (Na
2
SO

4
) in tanta acqua da formare 

125 mL di soluzione.

SOLUZIONE
Analizza Il problema ci fornisce il numero di grammi di soluto 
(23,4 g), la sua formula chimica (Na2SO4) e il volume della so-
luzione (125 mL) e ci viene chiesto di calcolare la molarità della 
soluzione.

Pianifica Calcoleremo la molarità basandoci sull’Equazione 
4.31. Per poter fare questo, è necessario convertire il numero di 
grammi di soluto in moli e il volume della soluzione da millilitri 
a litri.

Risolvi

Per ottenere il numero di moli di Na2SO4 è 
necessario usare la sua massa molare: Moli di 

  

ation of an olyte

y, the total concentration of ions in solution is very important in metabolic and 

processes. When an ionic compound dissolves, the relative concentrations of the 

ions in the solution depend on the chemical formula of the compound. For example, a 

1.0  solution of NaCl is 1.0  in a+ ions and 1.0  in l- ions, and a 1.0  solution of 

O  is 2.0  in a+ ions and 1.0  in 2- ions. Thus, the concentration of an elec

trolyte solution can be specified either in terms of the compound used to make the solu

tion (1.0 2 erms of the ions in the solution (2.0 a+ -2.

Sample Exercise 4.11 

Calculate the molarity of a solution made by dissolving 23.4 g of sodium sulfate (Na SO ) in enough water to form 125 mL of 

solution.

TION

 We are given the number of grams of solute (23.4 g), its 
chemical formula 
(125 mL) and asked to calculate the molarity of the solution.

 We can calculate molarity using Equation 4.31. To do so, we 
vert the number of grams of solute to moles and the vol

ters to liters.

The number of moles of O4

tained by using its molar mass: les Na2SO4 = 123.4 g Na2SO42a 1 mol Na2SO4

142.1 g Na2SO4
b = 0.165 mol Na2SO4

verting the volume of the solution to liters:

Thus, the molarity is:

ator is only slightly larger than the de
or, it is reasonable for the answer to be a little over 1 . 

The units >L2 ity, and three signif
wer because each of the 

tial pieces of data had three significant figures.

What is the molarity of a solution that is made by dissolving 
2 ater to form 

275.0 mL of solution? (  ( )  M
)  M  ( )  M  ( ) 0-5

ity of a solution made by dissolving 5.00 g 
of glucose 2 in sufficient water to form exactly 100 mL 

Sample Exercise 4.12 

What is the molar concentration of each ion present in a 0.025  aqueous solution of calcium nitrate?

What is the ratio of the concentration of potassium ions to the 
ation of carbonate ions in a 0.015 as

15 ( 15:1 (

What is the molar concentration of K+ 15 
tion of potassium carbonate?

TION

 We are given the concentration of the ionic compound 
termine the concentra

tions of the ions in the solution.

 We can use the subscripts in the chemical formula of the 
termine the relative ion concentrations.

trate is composed of calcium ions +2
nitrate ions -), ormula is 2 .
there are two - h a2+ 2
that dissolves dissociates into 1 mol of a2+ -.
Thus, a solution that is 0.025 2 2+

 M -:

2 b O

1
 M

 The concentration of - ions is twice that of a2+ ions, as the 
subscript 2 after the - in the chemical formula O 2  suggests.
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Convertendo il volume della soluzione in 
litri, si ottiene: Litri soluzione 

  

ation of an olyte

y, the total concentration of ions in solution is very important in metabolic and 

processes. When an ionic compound dissolves, the relative concentrations of the 

ions in the solution depend on the chemical formula of the compound. For example, a 

1.0  solution of NaCl is 1.0  in a+ ions and 1.0  in l- ions, and a 1.0  solution of 

O  is 2.0  in a+ ions and 1.0  in 2- ions. Thus, the concentration of an elec

trolyte solution can be specified either in terms of the compound used to make the solu

tion (1.0 2 erms of the ions in the solution (2.0 a+ -2.

Sample Exercise 4.11 

Calculate the molarity of a solution made by dissolving 23.4 g of sodium sulfate (Na SO ) in enough water to form 125 mL of 

solution.

TION

 We are given the number of grams of solute (23.4 g), its 
chemical formula 
(125 mL) and asked to calculate the molarity of the solution.

 We can calculate molarity using Equation 4.31. To do so, we 
vert the number of grams of solute to moles and the vol

ters to liters.

The number of moles of 
tained by using its molar mass:

verting the volume of the solution to liters: ln = 1125 mL2a 1 L

1000 mL
b = 0.125 L

Thus, the molarity is:
a

ator is only slightly larger than the de
or, it is reasonable for the answer to be a little over 1 . 

The units >L2 ity, and three signif
wer because each of the 

tial pieces of data had three significant figures.

What is the molarity of a solution that is made by dissolving 
2 ater to form 

275.0 mL of solution? (  ( ) 
)  M  ( ) 7.43  ( ) 

ity of a solution made by dissolving 5.00 g 
of glucose 2 in sufficient water to form exactly 100 mL 

Sample Exercise 4.12 

What is the molar concentration of each ion present in a 0.025  aqueous solution of calcium nitrate?

What is the ratio of the concentration of potassium ions to the 
ation of carbonate ions in a 0.015 as

15 ( 15:1 (

What is the molar concentration of 15 
tion of potassium carbonate?

TION

 We are given the concentration of the ionic compound 
termine the concentra

tions of the ions in the solution.

 We can use the subscripts in the chemical formula of the 
termine the relative ion concentrations.

trate is composed of calcium ions +2
nitrate ions -), ormula is 2 .
there are two - h a2+ 2
that dissolves dissociates into 1 mol of a2+ -.
Thus, a solution that is 0.025 2 2+

 M -:

mo

 M

 The concentration of NO  ions is twice that of  ions, as the 
subscript 2 after the - in the chemical formula  suggests.
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Pertanto, la molarità è:
Molarità 

  

ation of an olyte

y, the total concentration of ions in solution is very important in metabolic and 

processes. When an ionic compound dissolves, the relative concentrations of the 

ions in the solution depend on the chemical formula of the compound. For example, a 

1.0  solution of NaCl is 1.0  in a+ ions and 1.0  in l- ions, and a 1.0  solution of 

O  is 2.0  in a+ ions and 1.0  in 2- ions. Thus, the concentration of an elec

trolyte solution can be specified either in terms of the compound used to make the solu

tion (1.0 2 erms of the ions in the solution (2.0 a+ -2.

Sample Exercise 4.11 

Calculate the molarity of a solution made by dissolving 23.4 g of sodium sulfate (Na SO ) in enough water to form 125 mL of 

solution.

TION

 We are given the number of grams of solute (23.4 g), its 
chemical formula 
(125 mL) and asked to calculate the molarity of the solution.

 We can calculate molarity using Equation 4.31. To do so, we 
vert the number of grams of solute to moles and the vol

ters to liters.

The number of moles of 
tained by using its molar mass:

verting the volume of the solution to liters:

Thus, the molarity is: ty =

0.165 mol Na2SO4

0.125 L soln
= 1.32 

mol Na2SO4

L soln
= 1.32 M

ator is only slightly larger than the de
or, it is reasonable for the answer to be a little over 1 . 

The units >L2 ity, and three signif
wer because each of the 

tial pieces of data had three significant figures.

What is the molarity of a solution that is made by dissolving 
2 ater to form 

275.0 mL of solution? (  ( ) .43
)  M  ( )  M  ( ) 

ity of a solution made by dissolving 5.00 g 
of glucose 2 in sufficient water to form exactly 100 mL 

Sample Exercise 4.12 

What is the molar concentration of each ion present in a 0.025  aqueous solution of calcium nitrate?

What is the ratio of the concentration of potassium ions to the 
ation of carbonate ions in a 0.015 as

15 ( 15:1 (

What is the molar concentration of K+ 15 
tion of potassium carbonate?

TION

 We are given the concentration of the ionic compound 
termine the concentra

tions of the ions in the solution.

 We can use the subscripts in the chemical formula of the 
termine the relative ion concentrations.

trate is composed of calcium ions +2
nitrate ions -), ormula is 2 .
there are two - h a2+ 2
that dissolves dissociates into 1 mol of a2+ -.
Thus, a solution that is 0.025 2 2+

 M -:

2 b a
 M

 The concentration of - ions is twice that of  ions, as the 
subscript 2 after the - in the chemical formula  suggests.
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Verifica Poiché il numeratore è solo leggermente maggiore 

rispetto al denominatore, è ragionevole che il risultato sia leg-

germente maggiore di 1 M. Le unità di misura (mol/L) sono 

appropriate per la molarità e l’uso di tre cifre significative è ap-

propriato in quanto tutti i dati del problema sono riportati con 

tre cifre significative.

E Esercizio da svolgere 1

Quale è la molarità di una soluzione ottenuta per dissolu-

zione di 3,68 g di saccarosio (C12H22O11) in tanta acqua da 

formare esattamente 275,0 mL di soluzione? 

(a) 13,4 M (b) 7,43 * 10–2 M (c) 3,91 * 10–2 M 

(d) 7,43 * 10–5 M (e) 3,91 * 10–5 M

E Esercizio da svolgere 2

Calcolare la molarità di una soluzione ottenuta per disso-

luzione di 5,00 g di glucosio (C6H12O6) in tanta acqua da 

formare esattamente 100 mL di soluzione.

 

Espressione della concentrazione di un elettrolita

In biologia, la concentrazione totale degli ioni in soluzione è molto importante per i 

processi metabolici e cellulari. Quando un composto ionico si discioglie, le concentrazio-

ni degli ioni introdotti in soluzione dipendono dalla formula chimica del composto. Per 

esempio, in una soluzione 1,0 M di NaCl, sia la concentrazione degli ioni Na+ che quella 

degli ioni Cl– è 1,0 M. Diversamente, in una soluzione 1,0 M di Na2SO4, la concentrazione 

degli ioni Na+ e SO4
2– è rispettivamente 2,0 M e 1,0 M. Pertanto, la concentrazione della 

soluzione di un elettrolita può essere espressa sia riferendosi al composto usato per ottene-

re la soluzione (1,0 M di Na2SO4), sia riferendosi agli ioni contenuti nella soluzione (2,0 M 

di Na+ e 1,0 M di SO4
2–).

Esercizio risolto 4.12 
Calcolare le concentrazioni molari degli ioni

Qual è la concentrazione molare di ciascuno degli ioni presenti in una soluzione acquosa 0,025 M di nitrato di calcio?

 

SOLUZIONE

Analizza Ci viene fornita la concentrazione del composto ionico 

usato nella preparazione della soluzione e ci viene chiesto di de-

terminare le concentrazioni degli ioni in soluzione.

Pianifica Utilizzeremo i pedici della formula chimica del compo-

sto per determinare la concentrazione degli ioni corrispondenti.

Risolvi  Il nitrato di calcio è costituito da ioni calcio (Ca2+) e ioni 

nitrato (NO3
–), quindi la sua formula chimica è Ca(NO3)2. Poiché 

nel composto ci sono due ioni NO3
– per ogni ione Ca2+, ogni 

mole di Ca(NO3)2 che si discioglie, si dissocia in 1 mole di Ca2+ 

e 2 moli di NO3
–. Pertanto, una soluzione 0,025 M di Ca(NO3)2 è 

0,025 M in Ca2+ e 2 * 0,025 M = 0,050 M in NO3
–:

  

ation of an olyte

y, the total concentration of ions in solution is very important in metabolic and 

processes. When an ionic compound dissolves, the relative concentrations of the 

ions in the solution depend on the chemical formula of the compound. For example, a 

1.0  solution of NaCl is 1.0  in  ions and 1.0  in  ions, and a 1.0  solution of 

 is 2.0  in  ions and 1.0  in  ions. Thus, the concentration of an elec

trolyte solution can be specified either in terms of the compound used to make the solu

tion (1.0 erms of the ions in the solution (2.0 

Sample Exercise 4.11 

Calculate the molarity of a solution made by dissolving 23.4 g of sodium sulfate (Na SO ) in enough water to form 125 mL of 

solution.

TION

 We are given the number of grams of solute (23.4 g), its 
chemical formula 
(125 mL) and asked to calculate the molarity of the solution.

 We can calculate molarity using Equation 4.31. To do so, we 
vert the number of grams of solute to moles and the vol

ters to liters.

The number of moles of 
tained by using its molar mass:

verting the volume of the solution to liters:

Thus, the molarity is:

ator is only slightly larger than the de
or, it is reasonable for the answer to be a little over 1 . 

The units ity, and three signif
wer because each of the 

tial pieces of data had three significant figures.

What is the molarity of a solution that is made by dissolving 
ater to form 

275.0 mL of solution? (  ( ) 
)  ( )  ( ) 

ity of a solution made by dissolving 5.00 g 
of glucose  in sufficient water to form exactly 100 mL 

Sample Exercise 4.12 

What is the molar concentration of each ion present in a 0.025  aqueous solution of calcium nitrate?

What is the ratio of the concentration of potassium ions to the 
ation of carbonate ions in a 0.015 as

15 ( 15:1 (

What is the molar concentration of K+ 15 
tion of potassium carbonate?

TION

 We are given the concentration of the ionic compound 
termine the concentra

tions of the ions in the solution.

 We can use the subscripts in the chemical formula of the 
termine the relative ion concentrations.

trate is composed of calcium ions +2
nitrate ions -), ormula is 2 .
there are two - h a2+ 2
that dissolves dissociates into 1 mol of a2+ -.
Thus, a solution that is 0.025 2 2+

 M -:

mol NO3
-

L
= a0.025 mol Ca1NO322

L
b a 2 mol NO3

-

1 mol Ca1NO322 b
= 0.050 M

 The concentration of - ions is twice that of a2+ ions, as the 
subscript 2 after the - in the chemical formula 2  suggests.
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Verifica La concentrazione degli ioni NO3
– è il doppio di quella 

degli ioni Ca2+, in accordo con il pedice dello ione NO3
– nella 

formula chimica Ca(NO3)2.

E Esercizio da svolgere 1

Quale è il rapporto tra la concentrazione degli ioni potassio 

e la concentrazione degli ioni carbonato in una soluzione 

0,015 M di Carbonato di potassio? (a) 1:0,015 (b) 0,015:1 (c) 

1:1 (d) 1:2 (e) 2:1

E Esercizio da svolgere 2

Qual è la concentrazione molare degli ioni K+ in una solu-

zione 0,015 M di carbonato di potassio?

0,125 L soluz. L soluz.




