
LA TEORIA ATOMICA DELLA MATERIA

La parola ”atomo” (dal greco átomos = indivisibile) fu introdotta dai 

filosofi greci tra cui Democrito (460-370 a.c.) per definire le entità 

elementari, indistruttibili e indivisibili, di cui ritenevano fosse costituita la 

materia

Nel momento in cui i chimici impararono a misurare le quantità di

elementi che reagivano con altri per formare una nuova sostanza,

furono create le basi per la nuova teoria atomica che legava il concetto

di elementi con l’idea di atomi

La moderna teoria atomica deve le sue origini alle osservazioni di Dalton



Verso la fine del XVIII secolo e l'inizio del XIX secolo, si studiarono con 
particolare importanza gli aspetti quantitativi delle trasformazioni chimiche, 
arrivando a descrivere il comportamento delle sostanze attraverso leggi che 
ancora oggi sono chiamate leggi fondamentali della chimica o leggi 
ponderali (ponderale = che riguarda il peso):

• La legge della conservazione della massa (Lavoisier, seconda metà 
1700)

• La legge delle proporzioni definite (Proust, 1794)

• La legge delle proporzioni multiple (Dalton, 1804)

LEGGI FONDAMENTALI DELLA CHIMICA O 

LEGGI PONDERALI 

http://www.chimica-online.it/download/reazioni-chimiche.htm
http://www.chimica-online.it/download/sostanze-pure.htm


La legge di Lavoisier nota anche come legge di conservazione della 

massa afferma che nel corso di una reazione chimica la somma delle 

masse dei reagenti è uguale alla somma delle masse dei prodotti

In altre parole, nel corso di una reazione chimica la materia non si crea e 

non si distrugge

La legge della conservazione della massa 

(Lavoisier, seconda metà 1700)



Legge delle proporzioni definite: in un composto chimico gli elementi

che lo costituiscono sono sempre presenti in rapporti in massa costanti 

e definiti indipendentemente dalla sua origine o dal metodo di 

preparazione

L’acqua è costituita da idrogeno H ed ossigeno O 

In 18 g d’acqua ci sono 2 g di H e 16 g di O
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La legge delle proporzioni definite

(Proust, 1794)

http://www.chimica-online.it/download/composti.htm
http://www.chimica-online.it/download/elemento-chimico.htm


La legge delle proporzioni multiple

(Dalton, 1804)

Legge delle proporzioni multiple: quando due elementi formano tra 

loro due o più composti, le differenti masse di uno di essi che si 

combinano con la stessa massa dell’altro sono tra loro in rapporti dati da 

numeri interi e piccoli

L’idrogeno H e l’ossigeno O formano 2 differenti composti: acqua ed 

perossido di idrogeno (acqua ossigenata)

Massa 
d’idrogeno

Massa 
d’ossigeno

acqua 2 g 16 g 16/16 = 1

perossido di 
idrogeno

2 g 32 g 32/16 = 2

Il rapporto di ossigeno per grammo di idrogeno nei due composti è 2:1



L’ossigeno O ed il carbonio C formano tra loro 2 diversi 

composti

La legge delle proporzioni multiple

(Dalton, 1804)



Massa di N 14g 14g 14g 14g 14g

Massa di O 8g 16g 24g 32g 40g

1 2 3 4 5

L’ossigeno O e l’azoto N 

formano tra loro ben 5 

diversi composti

Massa di N 28g 14g 28g 14g 28g

Massa di O 16g 16g 48g 32g 80g

NON2O NO2 N2O5N2O3

La legge delle proporzioni multiple

(Dalton, 1804)



Teoria atomica della materia (Dalton, 1804)

Nel 1803 J. Dalton, analizzò la legge di Lavoisier e la legge di 

Proust, incrociando i dati ottenuti da questi scienziati con quanto 

espresso nella legge da lui stesso enunciata

Egli intuì che solo immaginando la materia costituita da atomi 

piccolissimi, indivisibili, indistruttibili e non creabili, si potevano 

spiegare le tre leggi sopra indicate e formulò quello che oggi è 

noto come il modello atomico di Dalton



Teoria atomica della materia

Dalton fu il primo a proporre una teoria atomica, basata sui seguenti 

quattro postulati:

1) La materia è costituita da particelle elementari, indivisibili, chiamate 

atomi. Gli atomi non possono essere né creati né distrutti

2) Gli atomi di un elemento non possono essere convertiti in atomi di un 

altro elemento

3) Gli atomi della stessa specie chimica sono tutti uguali tra di loro. Tutti 

gli atomi di uno stesso elemento hanno uguale massa

4) In una trasformazione chimica gli atomi si combinano tra di loro 

secondo un rapporto ben definito e costante, espresso da numeri interi



Moderno riesame della teoria atomica

• Gli atomi sono divisibili in particelle subatomiche ma mantengono 

inalterate la loro identità nelle reazioni chimiche

• Nelle reazioni nucleari gli atomi di un elemento si convertono 

spesso in atomi di un altro elemento ma ciò non avviene in una 

reazione chimica

• Gli isotopi di un elemento differiscono nel numero di neutroni, 

quindi nel numero di massa, ma un campione dell’elemento è 

trattato come se i suoi atomi avessero una massa media

• I composti sono formati dalla combinazione chimica di elementi in 

rapporti specifici, possono verificarsi lievi variazioni ma il 

postulato resta essenzialmente invariato





Il modello atomico fino all’Ottocento

Fino a quasi tutto l’Ottocento gli atomi 

vennero considerati, secondo il modello 

atomico di Dalton, come porzioni di materia 

indivisibili

Il modello, di diretta derivazione da quello 

del filosofo greco Democrito, era in grado di 

spiegare le leggi ponderali che erano state 

scoperte nel XVIII e XIX secolo



Atomo e cariche elettriche

Era già noto ai Greci che l’ambra strofinata con 

un panno di lana era in grado di attrarre peli e 

steli di paglia

Anche altre sostanze come il vetro 

presentavano lo stesso comportamento 

dell’ambra (in greco ἤλεκτρον) e tali fenomeni 

vennero chiamati elettrici

Solo a partire dal XVII secolo vennero studiati e 

spiegati ammettendo la produzione, durante lo 

strofinio, di cariche elettriche

L’atomo come era stato ipotizzato da Dalton, visto che non presentava 

cariche, non poteva perciò interpretare i fenomeni elettrici



L’esperimento di Thomson

J.J. Thomson (1856 –1940)

Un tubo di vetro contiene del gas a bassa pressione

Le pareti all’estremità del tubo sono ricoperte di un composto capace di 

emettere luce se colpiti da particelle ad elevata energia (schermo a 

fluorescenza)

Se si stabilisce una differenza di potenziale tra il catodo e l’anodo si genera 

un fascio luminoso che viaggia in linea retta attraverso il tubo e viene deviato 

se sottoposto ad un campo magnetico o ad un campo elettrico



Raggi catodici ed elettroni

La radiazione prodotta all’interno del tubo venne denominata come raggi 

catodici perché era originata da un elettrodo negativo o catodo

Sebbene i raggi non potessero essere visti, il loro movimento poteva essere 

individuato perché causavano per determinati materiali un fenomeno di 

fluorescenza o di emissione di luce



Il modello atomico di Thomson

Misurando le deviazioni che subivano il fascio elettrico Thomson 

fu in grado di determinarne il loro rapporto carica/massa

Il valore sperimentale trovato era di 1,76·108 coulomb/g

Tale valore si manteneva costante sia cambiando il catodo, sia 

usando un gas diverso nel tubo

L’atomo non può essere considerato come la più piccola 

porzione ottenibile di materia

Gli elettroni dovevano essere dei costituenti fondamentali di tutti 

gli atomi, le particelle positive sono costituite dagli atomi privati 

di cariche negative



Esperimento di Millikan (1911) 

Con il suo esperimento Millikan riuscì a misurare la carica elettrica dell’elettrone 

Minutissime gocce di olio vengono iniettate 
mediante il nebulizzatore nella camera 

Le gocce che passano attraverso il foro 
vengono ionizzate con un fascio di raggi X 

Tra le due piastre della camera viene generata 
una differenza di potenziale che influenza la 
velocità di caduta delle gocce 

Dai valori di velocità di caduta in presenza di un campo elettrico fu 

possibile ricavare il valore della carica che risultò essere sempre un 

multiplo di -1,602∙10-19 C

Da questo dato fu possibile anche ricavare la massa dell’elettrone, pari 
a 9,11∙10-28 g 



Thomson aveva calcolato: 

Millikan riuscì a misurare la carica di un elettrone: 

Massa dell’elettrone = 



Radioattività

Nel 1896 lo scienziato francese Henri Becquerel stava studiando un composto 

contenente uranio quando scoprì che emetteva spontaneamente radiazioni ad 

alta energia

Questa spontanea emissione di radiazione venne chiamata radioattività

Studi successivi, condotti da Ernest Rutherford, sulla natura della radioattività 

portarono alla scoperta di tre tipi di radiazioni: alfa (𝛼), beta () e gamma ()

Ciascuna radiazione mostrava un comportamento differente nell’interazione con 

un campo elettrico. Le radiazioni 𝛼 e  venivano deviate, sebbene in direzione 

opposta, dal campo elettrico mentre la radiazione  non subiva nessuna 

variazione

Particelle 𝛼: carica positiva

Particelle : carica negativa

Particelle : carica neutra



Esperimento di Rutherford 

Una sottile lamina d'oro veniva colpita con raggi a mentre delle lastre 

fotografiche disposte attorno rilevavano le direzioni prese dalle particelle

Se il modello atomico di Thomson era corretto non si sarebbero dovute 

riscontrare deviazioni consistenti 

La maggior parte delle particelle passava inalterata e che alcune venivano 

deviate con piccoli angoli. Mediamente, una particella ogni 20.000 tornava 

indietro 



Modello atomico di Rutherford 

Gli atomi sono costituiti da nuclei estremamente piccoli come sede della 

massa dell’atomo e della totalità delle cariche elettriche positive 

Gli elettroni nel loro moto intorno al nucleo contribuiscono a dare volume 
all’atomo 



La visione moderna della struttura atomica 

L’atomo è costituito da tre particelle subatomiche: protone, elettrone e 

neutrone

Carica dell’elettrone: - 1,602×10-19 C 

Carica del protone: + 1,602×10-19 C 

La quantità 1,602 × 10-19 C è definita come carica elettronica

Per convenienza, le cariche delle particelle atomiche o subatomiche 
sono espresse come multipli di questa carica: 

Carica dell’elettrone:    - 1

Carica del protone:       +1

Carica del neutrone:       0 



La visione moderna della struttura atomica 

Dato che potrebbe essere complicato esprimere delle masse così piccole in 

grammi, viene utilizzata una differente unità di misura: l’unità di massa atomica, 

o uma

Un uma equivale a 1,66054 × 10-24 g 



Numero atomico, numero di massa e isotopi

Soffermandoci sul nucleo, cioè sul cuore

dell’atomo, sappiamo che i nucleoni occupano

uno spazio enormemente ridotto rispetto al 

volume totale dell’atomo

L’atomo ha una struttura essenzialmente vuota

nella quale si muovono gli elettroni.

Cosa rende un atomo di un elemento differente

da quello di un altro elemento?

La differenza significativa giace nella loro

composizione subatomica



Numero atomico

Il numero di protoni presenti nel nucleo di un atomo si

chiama numero atomico (Z) 

Se l’atomo è neutro, questo numero è uguale a quello degli

elettroni



Il numero di massa (A) è uguale alla somma del numero

di protoni (Z) e del numero di neutroni (n°) contenuti nel

nucleo

A  =  Z  +  n°

Conoscendo il numero atomico e il numero di massa di un 

elemento si può calcolare il numero di neutroni contenuti

nel suo nucleo

n° =  A  - Z 

Numero di massa



Gli isotopi sono atomi dello stesso elemento aventi le stesse

proprietà chimiche ma masse diverse, perché contengono un 

diverso numero di neutroni

Isotopi



Isotopi 

Gli elementi allo stato naturale e nei composti contengono una miscela 

dei vari isotopi in percentuali ben determinate e costanti

Le proprietà fisiche osservate per ciascuno di essi sono la media di quelle 

dei singoli isotopi presenti

Oggi le masse atomiche si determinano attraverso lo spettrometro di 

massa 



Rappresentazione dell’atomo 



LA TAVOLA PERIODICA 

La teoria atomica di Dalton pose le basi per lo sviluppo di esperimenti 

chimici agli inizi del diciannovesimo secolo

Con il numero delle osservazioni chimiche crescente e l’elenco degli 

elementi conosciuti in continua espansione, ulteriori sforzi vennero fatti 
per trovare un modello comune nel comportamento chimico

La tavola periodica degli elementi (1869) è lo strumento più 

importante che un chimico utilizza per razionalizzare e ricordare le 
informazioni chimiche 



LA TAVOLA PERIODICA 


