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2ELHWWLYL�IRUPDWLYL ,O �FRUVR �VL �SUHILJJH �GL �FRQGXUUH �OR �VWXGHQWH �DOOD �FRPSUHQVLRQH �GHOOD
VWUXWWXUD �GHJOL �DWRPL �H �GHOOH �PROHFROH� �GHOOH �FDUDWWHULVWLFKH �GHL �OHJDPL
FKLPLFL� �GHOOH �SURSULHW¢ �GHL �JDV �H �GHOOH �VROX]LRQL� �3URFHVVL �GL �HTXLOLEULR�
FLQHWLFD �FKLPLFD �H �FRQFHWWL �GL �DFLGR �H �EDVH� �5LFRQRVFLPHQWR �GHL �YDUL
FRPSRVWL�RUJDQLFL�LQ�EDVH�DOOD�IRUPXOD�GL�VWUXWWXUD�H�DO�JUXSSR�IXQ]LRQDOH�
FRQRVFHUH �L �PHFFDQLVPL �GL �UHD]LRQH �H �OD �ORUR �LPSRUWDQ]D �ELRORJLFD�
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7DOL �FRQRVFHQ]H �VRQR �SURSHGHXWLFKH �SHU �LO �PRGXOR �GL �%LRFKLPLFD �FKH �ª
ILQDOL]]DWR�DOO
DSSUHQGLPHQWR�GHL�SULQFLSDOL�SURFHVVL�DQDEROLFL�H�FDWDEROLFL�
GHOOD �ORUR �UHJROD]LRQH �H �LQWHJUD]LRQH �H �GHO �ORUR �DGDWWDPHQWR �DOOાDWWLYLW¢
PRWRULD�

3UHUHTXLVLWL &RQRVFHQ]D �GHJOL �VWUXPHQWL �PDWHPDWLFL �H �ILVLFL �GL �EDVH �QHFHVVDUL �SHU �OD
FRPSUHQVLRQH �GL �FRQWHQXWL �VFLHQWLILFL �SL» �VSHFLILFL �LQ �DPELWR �FKLPLFR �H
ELRFKLPLFR�
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SURJUDPPD� �OH �GLDSRVLWLYH �SUHVHQWDWH �D �OH]LRQH �GDO �GRFHQWH �VDUDQQR
PHVVH �D �GLVSRVL]LRQH �LQ �XQ �IRUPDWR �SGI �H �VWUXWWXUDWH �LQ �PRGR �GD
VROOHFLWDUH �OાLQWHUD]LRQH �FRQ �JOL �VWXGHQWL�
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VXO�SURJUDPPD�WHRULFR�VYROWR�D�OH]LRQH��6DUDQQR�SUHVHQWDWH����GRPDQGH
D�VFKHUPR�SHU �FLDVFXQD�GHOOH �TXDOL �VRQR �SURSRVWH �� �ULVSRVWH �SRVVLELOL �GL
FXL �XQD �VROD �ª �FRUUHWWD� �2JQL �ULVSRVWD �FRUUHWWD �ª �YDOXWDWD �� �SXQWR� �RJQL
ULVSRVWD�VEDJOLDWD�ª�YDOXWDWD������SXQWL��RJQL�ULVSRVWD�QRQ�GDWD�QRQ�YLHQH
YDOXWDWD��/
HVDPH�ª�VXSHUDWR�VH�VL�RWWLHQH�XQ�SXQWHJJLR�WRWDOH�VXSHULRUH�D
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(VHUFL]L� �'HILQL]LRQH �H �UXROR �GHL �WDPSRQL� �1XPHUR �GL �RVVLGD]LRQH �H
UHD]LRQL �UHGR[� �3URSULHW¢ �FROOLJDWLYH� �2VPRVL�
(OHPHQWL �GL �FKLPLFD �GHO �FDUERQLR� �LGURFDUEXUL �H �LEULGD]LRQH �GHO �FDUERQLR�
JUXSSL �IXQ]LRQDOL �FRQ �SDUWLFRODUH �ULIHULPHQWR �DOOH �IXQ]LRQL �VHPSOLFL �H
FRPSOHVVH�GHOO
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JOXFLGL� �OLSLGL �H �SURWHLQH� �6WUXWWXUD �H �IXQ]LRQH �GHOO
HPRJORELQD �H
PLRJORELQD� �&ODVVLILFD]LRQH �H �IXQ]LRQH �GHOOH �YLWDPLQH� �/D �YDULD]LRQH
GHOO
HQHUJLD �OLEHUD �'* �H �UXROR �GHOO
$73� �,O �VLVWHPD �GHOOD �FUHDWLQD�
IRVIRFUHDWLQD �PXVFRODUH �H �VXR �UXROR �QHOOD �VLQWHVL �YHORFH �GL �$73� �(Q]LPL�
GHILQL]LRQH� �FODVVLILFD]LRQH� �FLQHWLFD �HQ]LPDWLFD �DOOR �VWDWR �VWD]LRQDULR �H
LQLELWRUL�UHYHUVLELOL�FRPSHWLWLYL�H�QRQ�FRPSHWLWLYL��&DWDEROLVPR�GHL�JOXFLGL�
JOLFROLVL� �IRUPD]LRQH �GHOO
DFLGR �ODWWLFR� �YLD �GHL �SHQWRVL �H �FLFOR �GL �.UHEV�
&DWDEROLVPR �GHL �OLSLGL� �FRUSL �FKHWRQLFL �H �EHWD �RVVLGD]LRQH� �&DWDEROLVPR
GHOOH �SURWHLQH� �SURWHDVL� �WUDQVGHDPLQD]LRQH� �JOXWDPPLQD� �FLFOR
GHOO
DODQLQD �H �FLFOR �XUHD� �)RVIRULOD]LRQH �RVVLGDWLYD �H �VLQWHVL �GHOO
$73�
(OHPHQWL �GHOO
DQDEROLVPR �GHL �JOXFLGL� �OLSLGL �H �SURWHLQH� �*OXFRQHRJHQHVL�
JOLFRJHQRVLQWHVL �H �FLFOR �GL �&RUL�
$GDWWDPHQWL �GHO �PHWDEROLVPR �JOXFLGLFR� �OLSLGLFR �H �SURWHLFR �DOOાDWWLYLW¢
PRWRULD �DHURELFD �HG �DQDHURELFD�
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GHOOD �ORUR �UHJROD]LRQH �H �LQWHJUD]LRQH �H �GHO �ORUR �DGDWWDPHQWR �DOOાDWWLYLW¢
PRWRULD�

3UHUHTXLVLWL &RQRVFHQ]D �GHJOL �VWUXPHQWL �PDWHPDWLFL �H �ILVLFL �GL �EDVH �QHFHVVDUL �SHU �OD
FRPSUHQVLRQH �GL �FRQWHQXWL �VFLHQWLILFL �SL» �VSHFLILFL �LQ �DPELWR �FKLPLFR �H
ELRFKLPLFR�

4
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Modulo: Chimica e Biochimicaà Modalità di verifica dell’apprendimento

CHIMICA E BIOCHIMICA

7HVWL�LQ�LQJOHVH
,$/,$1

0HWRGL�GLGDWWLFL /H]LRQL �IURQWDOL �LQ �DXOD� �VDOYR �ULWRUQR �DOOD �GLGDWWLFD �D �GLVWDQ]D �VX
SLDWWDIRUPD�7HDPV�SHU�GLVSRVL]LRQL�OHJDWH�DOOD�GLIIXVLRQH�GHO�YLUXV�6$56�
&R9�� �,Q �SDUWLFRODUH� �SHU �LO �02'8/2�', �&+,0,&$� �XQ �FRQJUXR �QXPHUR �GL
HVHUFL]L �VRQR �VWDWL �DFFXUDWDPHQWH �VHOH]LRQDWL �H �YHQJRQR �VYROWL �LQ �DXOD� �,
FRQWHQXWL �GHO �FRUVR �VDUDQQR �LOOXVWUDWL �FRQ �XQ �VXSSRUWR �LQIRUPDWLFR ��ILOH
SRZHUSRLQW�� �$O �WHUPLQH �GL �FLDVFXQD �OH]LRQH �H�R �DUJRPHQWR �GHO
SURJUDPPD� �OH �GLDSRVLWLYH �SUHVHQWDWH �D �OH]LRQH �GDO �GRFHQWH �VDUDQQR
PHVVH �D �GLVSRVL]LRQH �LQ �XQ �IRUPDWR �SGI �H �VWUXWWXUDWH �LQ �PRGR �GD
VROOHFLWDUH �OાLQWHUD]LRQH �FRQ �JOL �VWXGHQWL�

$OWUH�LQIRUPD]LRQL 5LFHYLPHQWR�VWXGHQWL�GD�FRQFRUGDUH�LQYLDQGR�XQD�PDLO�DO�GRFHQWH�

0RGDOLW¢�GL�YHULILFD
GHOO
DSSUHQGLPHQWR

(VDPH�VFULWWR�LQ�PRGDOLW¢�GL�GRPDQGH�D�ULVSRVWD�PXOWLSOD�HVFOXVLYDPHQWH
VXO�SURJUDPPD�WHRULFR�VYROWR�D�OH]LRQH��6DUDQQR�SUHVHQWDWH����GRPDQGH
D�VFKHUPR�SHU �FLDVFXQD�GHOOH �TXDOL �VRQR �SURSRVWH �� �ULVSRVWH �SRVVLELOL �GL
FXL �XQD �VROD �ª �FRUUHWWD� �2JQL �ULVSRVWD �FRUUHWWD �ª �YDOXWDWD �� �SXQWR� �RJQL
ULVSRVWD�VEDJOLDWD�ª�YDOXWDWD������SXQWL��RJQL�ULVSRVWD�QRQ�GDWD�QRQ�YLHQH
YDOXWDWD��/
HVDPH�ª�VXSHUDWR�VH�VL�RWWLHQH�XQ�SXQWHJJLR�WRWDOH�VXSHULRUH�D
��SXQWL�

3URJUDPPD�HVWHVR 02'8/2 �', �&+,0,&$� �6WUXWWXUD �GHOO
DWRPR� �SURSULHW¢ �GHJOL �HOHPHQWL�
WDYROD �SHULRGLFD� �/HJDPL �FKLPLFL� �FODVVLILFD]LRQH �GHL �FRPSRVWL �H �IRUPXOH
FKLPLFKH� �3URSULHW¢ �GHOOH �VROX]LRQL� �HOHWWUROLWL �QRQ �HOHWWUROLWL�
6WHFKLRPHWULD��&RQFHQWUD]LRQL��5HD]LRQL�UHYHUVLELOL�H�LUUHYHUVLELOL��(VHUFL]L�
/HJJH �GL �D]LRQH �GL �PDVVD� �SURGRWWR �LRQLFR �GHOO
DFTXD� �GHILQL]LRQH �GL �S+�
$FLGL�H�EDVL��IRUWL�H�GHEROL��H�FDOFROR�GHO�S+��,GUROLVL�VDOLQD�H�HIIHWWL�VXO�S+�
(VHUFL]L� �'HILQL]LRQH �H �UXROR �GHL �WDPSRQL� �1XPHUR �GL �RVVLGD]LRQH �H
UHD]LRQL �UHGR[� �3URSULHW¢ �FROOLJDWLYH� �2VPRVL�
(OHPHQWL �GL �FKLPLFD �GHO �FDUERQLR� �LGURFDUEXUL �H �LEULGD]LRQH �GHO �FDUERQLR�
JUXSSL �IXQ]LRQDOL �FRQ �SDUWLFRODUH �ULIHULPHQWR �DOOH �IXQ]LRQL �VHPSOLFL �H
FRPSOHVVH�GHOO
RVVLJHQR��5HDWWLYLW¢�GHJOL�DOFROL��FDUERQLOL� �H�FDUERVVLOL� �*OL
DOID �H �EHWD �FKHWRDFLGL� �DOID �H �EHWD �RVVLDFLGL� �/D �UHD]LRQH �GL �ULGX]LRQH
GHOOાDFLGR�SLUXYLFR�DG�DFLGR�ODWWLFR��/HJDPH�JOLFRVLGLFR��OHJDPH�SHSWLGLFR�
OHJDPH�HVWHUH�H�DQLGULGL�
02'8/2 �', �%,2&+,0,&$� �/H �ELRPROHFROH� �VWUXWWXUD �H �FODVVLILFD]LRQH �GL
JOXFLGL� �OLSLGL �H �SURWHLQH� �6WUXWWXUD �H �IXQ]LRQH �GHOO
HPRJORELQD �H
PLRJORELQD� �&ODVVLILFD]LRQH �H �IXQ]LRQH �GHOOH �YLWDPLQH� �/D �YDULD]LRQH
GHOO
HQHUJLD �OLEHUD �'* �H �UXROR �GHOO
$73� �,O �VLVWHPD �GHOOD �FUHDWLQD�
IRVIRFUHDWLQD �PXVFRODUH �H �VXR �UXROR �QHOOD �VLQWHVL �YHORFH �GL �$73� �(Q]LPL�
GHILQL]LRQH� �FODVVLILFD]LRQH� �FLQHWLFD �HQ]LPDWLFD �DOOR �VWDWR �VWD]LRQDULR �H
LQLELWRUL�UHYHUVLELOL�FRPSHWLWLYL�H�QRQ�FRPSHWLWLYL��&DWDEROLVPR�GHL�JOXFLGL�
JOLFROLVL� �IRUPD]LRQH �GHOO
DFLGR �ODWWLFR� �YLD �GHL �SHQWRVL �H �FLFOR �GL �.UHEV�
&DWDEROLVPR �GHL �OLSLGL� �FRUSL �FKHWRQLFL �H �EHWD �RVVLGD]LRQH� �&DWDEROLVPR
GHOOH �SURWHLQH� �SURWHDVL� �WUDQVGHDPLQD]LRQH� �JOXWDPPLQD� �FLFOR
GHOO
DODQLQD �H �FLFOR �XUHD� �)RVIRULOD]LRQH �RVVLGDWLYD �H �VLQWHVL �GHOO
$73�
(OHPHQWL �GHOO
DQDEROLVPR �GHL �JOXFLGL� �OLSLGL �H �SURWHLQH� �*OXFRQHRJHQHVL�
JOLFRJHQRVLQWHVL �H �FLFOR �GL �&RUL�
$GDWWDPHQWL �GHO �PHWDEROLVPR �JOXFLGLFR� �OLSLGLFR �H �SURWHLFR �DOOાDWWLYLW¢
PRWRULD �DHURELFD �HG �DQDHURELFD�

2ELHWWLYL�SHU�OR�VYLOXSSR�VRVWHQLELOH

&RGLFH 'HVFUL]LRQH

5

CHIMICA

• La scienza che studia la composizione, la struttura
e le trasformazioni della materia.

• Scienza che si occupa della composizione, della
struttura e della reattività delle sostanze e delle
reazioni attraverso le quali una sostanza si
trasforma in un’altra.

6
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La struttura dell’atomo

7

La teoria atomica

SUPPORTO DIDATTICO:

MODULO DI CHIMICA: GLI ARGOMENTI 
PRESENTATI A LEZIONE SONO DISPONIBILI 
ON LINE ALL’INDIRIZZO
http://www.unich.it/sem/

MODULO DI BIOCHIMICA: I principi di biochimica 
di Lehninger. Autori: Nelson David L. - Cox Michael M.

ALCUNE PROPRIETÀ DELL’ATOMO

• Dimensioni:
1/100.000.000 (10-8) cm

• Massa:
1gr di atomi di Idrogeno (H) contiene ≈
600.000.000.000.000.000.000.000 (6x1023) atomi

LE PARTICELLE CHE COMPONGONO 
L’ATOMO

Nel nucleo 10
n 

oppure
n0

Neutrone

Fuori del nucleo1/1837-1
e

oppure
e-

Elettrone

Nel nucleo1+1
p

oppure
p+

Protone

Posizione 
nell’atomo

Massa approssimativa

(Peso in uma)*

CaricaSimboloParticella

*uma: unità di misura della massa atomica
1uma corrisponde approssimativamente al peso del protone o del neutrone

8
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La teoria atomica

Atomo secondo John Dalton, 1808:

Particella di forma sferica solida ed 
indivisibile

9

10
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La formula chimica

11

La teoria Atomica: le particelle subatomiche 

Thomson propose un modello di atomo costituito da una massa carica positivamente
uniformemente distribuita, all’interno della quale erano presenti gli elettroni, carichi
negativamente, in numero tale da determinare l’equilibrio delle cariche e quindi la neutralità.

12
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La teoria Atomica: le particelle subatomiche, particelle 
fondamentali dell’atomo 

13

Le particelle subatomiche

SUPPORTO DIDATTICO:

MODULO DI CHIMICA: GLI ARGOMENTI 
PRESENTATI A LEZIONE SONO DISPONIBILI 
ON LINE ALL’INDIRIZZO
http://www.unich.it/sem/

MODULO DI BIOCHIMICA: I principi di biochimica 
di Lehninger. Autori: Nelson David L. - Cox Michael M.

ALCUNE PROPRIETÀ DELL’ATOMO

• Dimensioni:
1/100.000.000 (10-8) cm

• Massa:
1gr di atomi di Idrogeno (H) contiene ≈
600.000.000.000.000.000.000.000 (6x1023) atomi

LE PARTICELLE CHE COMPONGONO 
L’ATOMO

Nel nucleo 10
n 

oppure
n0

Neutrone

Fuori del nucleo1/1837-1
e

oppure
e-

Elettrone

Nel nucleo1+1
p

oppure
p+

Protone

Posizione 
nell’atomo

Massa approssimativa

(Peso in uma)*

CaricaSimboloParticella

*uma: unità di misura della massa atomica
1uma corrisponde approssimativamente al peso del protone o del neutrone

14



17/10/22

8

L’esperimento di Rutherford 
1909

15

Sulla base dei risultati sperimentali Rutherford propose un nuovo modello 

di atomo: un modello planetario:

• La massa dell'atomo non è distribuita uniformemente (come sosteneva 
Thomson), ma è concentrata in una piccola zona, il nucleo , carico 

positivamente; infatti

• gli elettroni, leggerissimi, occupano lo spazio vuoto intorno al nucleo e vi 
ruotano intorno come pianeti;

• il numero di elettroni è tale da bilanciare la carica positiva del nucleo.

L’esperimento di Rutherford 

16
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L’esperimento di Rutherford 

17

Particelle neutre costituenti il nucleo insieme ai protoni.

Massa neutrone leggermente superiore massa protone

Il neutrone James Chadwick (1932)

18
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Numero atomico e numero di massa

19

Numero atomico e numero di massa

A – Z = numero di neutroni

20
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Gli Isotopi isotopo, dal greco ἴσος = stesso e τόπος = posto

Gli ISOTOPI sono atomi dello stesso elemento aventi le stesse proprietà  chimiche 
ma masse diverse perché contengono un diverso numero di neutroni.

21

Unità di massa atomica (u)

La massa di un atomo o di una particella subatomica è molto 
piccola, ed esprimerla in grammi non è pratico. 

Si è individuato un atomo di riferimento, l’isotopo 12 del 
carbonio (12C), e si è definita come unità di massa atomica (u) 
1/12 della massa di tale isotopo.

22
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La massa atomica relativa o peso atomico

La massa atomica relativa (o peso atomico) che leggiamo sulla tavola

periodica è una media pesata che tiene conto della distribuzione naturale

dei diversi isotopi di quell’elemento. La MA di qualsiasi elemento è il

rapporto fra la massa di un atomo di quell’elemento e la dodicesima parte

(1/12) della massa dell’isotopo 12C del carbonio, ossia l’unità di massa

atomica (u). MA = (massa di 1 atomo in gr)/u

23

Calcolo peso atomico del Carbonio

24
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La teoria di Bohr e la chimica quantistica
Limite modello atomico di Rutherford: 

- Gli elettroni che ruotano intorno al nucleo dovrebbero perdere energia cinetica 
sotto forma di emissione di radiazione elettromagnetica, come previsto dalle leggi 
dell’elettrodinamica, finendo per cadere sul nucleo. 

- Gli atomi sono in grado di emettere e assorbire radiazioni elettromagnetiche 
secondo modalità che il modello planetario di Rutherford non è in grado di 
giustificare. 

25

Teoria atomica moderna

Nell’ultimo secolo, diversi modelli hanno tentato di spiegare il moto

degli elettroni all’interno degli atomi. Il modello di Niels Bohr, fra i più

noti, prevedeva che gli elettroni si muovessero intorno al nucleo

atomico seguendo traiettorie circolari ben definite, alle quali era

associata una certa energia.

La nascita e lo sviluppo della fisica quantistica nel secolo scorso

hanno portato alla teoria atomica moderna.

26
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Numeri quantici e orbitali

È possibile valutare la probabilità della presenza di un elettrone in

una certa regione di spazio intorno al nucleo, detta orbitale.

Inoltre, i livelli energetici che possono essere assunti da un elettrone

sono definiti con regole dettate dalla fisica quantistica … l’energia è

quantizzata.

27

Numeri quantici e orbitali

1913… l’atomo di idrogeno secondo Niels Bohr:
1. L’elettrone (e-) percorre solo determinate orbite circolari, chiamate orbite

stazionarie, senza assorbire o emettere energia, e senza cadere nel nucleo, e

l’energia dell’elettrone su ciascuna orbita è determinata e costante;

2. All’elettrone sono permesse solo certe orbite, con determinati valori di energia,

cioè le orbite sono quantizzate;

28
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Numeri quantici e orbitali

1913… l’atomo di idrogeno secondo Niels Bohr:
3. Per passare da un’orbita a un’altra di livello energetico più elevato, l’elettrone

assorbe un quanto di energia fornita (ad es. sotto forma di calore);

4. Quando un e- cade su un livello di energia inferiore emette un fotone di

opportuna frequenza;

5. L’energia del fotone emesso o assorbito corrisponde alla differenza di energia fra

le due orbite.

29

Teoria atomica moderna

La meccanica quantistica è la parte della chimica-fisica che descrive

il comportamento di elettroni, fotoni e altre particelle microscopiche,

basandosi su leggi statistiche.

Il principio di indeterminazione di Heisenberg afferma che non è

possibile conoscere a ogni istante, contemporaneamente, la posizione

e la velocità di un elettrone.

….ma quindi dove si trovano 

gli elettroni ??????

30
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Struttura dell’atomo
STRUTTURA DELL’ATOMO

La traiettoria dell’elettrone è determinata dalla meccanica 
quantistica

1) le orbite degli elettroni sono chiamate orbitali;

2) La distanza dell’orbitale dal nucleo è indicata dal numero quantico 

principale n (1, 2, 3…);

3) La particolare forma dell’orbitale è indicata dalle lettere s, p, d, f;

4) gli orbitali sono funzioni di probabilità: rappresentano dove si trova 

l’e- con maggior probabilità;

5) l’e- non si trova in qualunque punto dello spazio ma solo su orbitali 

discreti anche se infiniti;

6) su ogni orbitale vi possono  essere al massimo due e- con spin

opposto.

IDROGENO H
un solo e- sull’orbitale 1s

configurazione elettronica:     

1s1

HELIO He

due e- sull’orbitale 1s   

configurazione elettronica:

1s2

COSTRUIAMO LA CONFIGURAZIONE 
ELETTRONICA DEGLI ATOMI

Tipo di orbitale:
indica la forma 

dell’orbitale

Numero quantico 
principale n:

indica la distanza 
dell’orbitale dal 

nucleo 

Numero e-
sull’orbitale

ESEMPI DI ORBITALI
SFERICI DI TIPO s

L’1s è l’orbitale più vicino al nucleo. 
Sempre più lontano dal nucleo si hanno il 2s, 3s……ns.

n= numero quantico principale

31

Struttura dell’atomo
L’orbitale è una funzione d’onda elettronica caratterizzata da una

particolare terna di valori di n, l e m, chiamati numeri quantici.

ORBITA ORBITALE 

vs

32
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Struttura dell’atomo

L’orbitale è una funzione d’onda elettronica caratterizzata da una
particolare terna di valori di n, l e m, chiamati numeri quantici, tre
numeri interi che definiscono lo stato quantico dell’elettrone e ne
specificano il valore di una proprietà.

• Il numero quantico principale n
(n = 1, 2, 3…,7) definisce il livello energetico dell’elettrone che è 
proporzionale alla distanza dal nucleo. 

• Il numero quantico secondario l
(0 ≤ l ≤ n-1) definisce le caratteristiche geometriche dell’orbitale 
in un determinato livello (sottolivello energetico). Gli orbitali 
possibili per i differenti valori di l sono indicati con le lettere 
minuscole s, p, d, f

valori di l 0 1 2 3 

lettera     s p d f

33

Struttura dell’atomo

• Il numero quantico magnetico m
(-l ≤ m ≤ +l) indica l'orientamento dell'orbitale nello spazio, e 
definisce quanti orbitali della stessa forma, ma con orientazione 
diversa, possono coesistere in un sottolivello. 

• Il numero quantico di spin ms
(ms = ± ½) ) indica il valore di spin che può essere assunto 
dall’elettrone. Infatti, l’elettrone oltre al movimento intorno al 
nucleo, ha la possibilità di ruotare su se stesso (come una 
trottola), con un moto in senso orario o antiorario.

34
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Struttura dell’atomo
STRUTTURA DELL’ATOMO

La traiettoria dell’elettrone è determinata dalla meccanica 
quantistica

1) le orbite degli elettroni sono chiamate orbitali;

2) La distanza dell’orbitale dal nucleo è indicata dal numero quantico 

principale n (1, 2, 3…);

3) La particolare forma dell’orbitale è indicata dalle lettere s, p, d, f;

4) gli orbitali sono funzioni di probabilità: rappresentano dove si trova 

l’e- con maggior probabilità;

5) l’e- non si trova in qualunque punto dello spazio ma solo su orbitali 

discreti anche se infiniti;

6) su ogni orbitale vi possono  essere al massimo due e- con spin

opposto.

IDROGENO H
un solo e- sull’orbitale 1s

configurazione elettronica:     

1s1

HELIO He

due e- sull’orbitale 1s   

configurazione elettronica:

1s2

COSTRUIAMO LA CONFIGURAZIONE 
ELETTRONICA DEGLI ATOMI

Tipo di orbitale:
indica la forma 

dell’orbitale

Numero quantico 
principale n:

indica la distanza 
dell’orbitale dal 

nucleo 

Numero e-
sull’orbitale

ESEMPI DI ORBITALI
SFERICI DI TIPO s

L’1s è l’orbitale più vicino al nucleo. 
Sempre più lontano dal nucleo si hanno il 2s, 3s……ns.

n= numero quantico principale

35

Costruiamo la configurazione elettronica degli atomi

STRUTTURA DELL’ATOMO
La traiettoria dell’elettrone è determinata dalla meccanica 

quantistica

1) le orbite degli elettroni sono chiamate orbitali;

2) La distanza dell’orbitale dal nucleo è indicata dal numero quantico 

principale n (1, 2, 3…);

3) La particolare forma dell’orbitale è indicata dalle lettere s, p, d, f;

4) gli orbitali sono funzioni di probabilità: rappresentano dove si trova 

l’e- con maggior probabilità;

5) l’e- non si trova in qualunque punto dello spazio ma solo su orbitali 

discreti anche se infiniti;

6) su ogni orbitale vi possono  essere al massimo due e- con spin

opposto.

IDROGENO H
un solo e- sull’orbitale 1s

configurazione elettronica:     

1s1

HELIO He

due e- sull’orbitale 1s   

configurazione elettronica:

1s2

COSTRUIAMO LA CONFIGURAZIONE 
ELETTRONICA DEGLI ATOMI

Tipo di orbitale:
indica la forma 

dell’orbitale

Numero quantico 
principale n:

indica la distanza 
dell’orbitale dal 

nucleo 

Numero e-
sull’orbitale

ESEMPI DI ORBITALI
SFERICI DI TIPO s

L’1s è l’orbitale più vicino al nucleo. 
Sempre più lontano dal nucleo si hanno il 2s, 3s……ns.

n= numero quantico principale

36
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STRUTTURA DELL’ATOMO
La traiettoria dell’elettrone è determinata dalla meccanica 

quantistica

1) le orbite degli elettroni sono chiamate orbitali;

2) La distanza dell’orbitale dal nucleo è indicata dal numero quantico 

principale n (1, 2, 3…);

3) La particolare forma dell’orbitale è indicata dalle lettere s, p, d, f;

4) gli orbitali sono funzioni di probabilità: rappresentano dove si trova 

l’e- con maggior probabilità;

5) l’e- non si trova in qualunque punto dello spazio ma solo su orbitali 

discreti anche se infiniti;

6) su ogni orbitale vi possono  essere al massimo due e- con spin

opposto.

IDROGENO H
un solo e- sull’orbitale 1s

configurazione elettronica:     

1s1

HELIO He

due e- sull’orbitale 1s   

configurazione elettronica:

1s2

COSTRUIAMO LA CONFIGURAZIONE 
ELETTRONICA DEGLI ATOMI

Tipo di orbitale:
indica la forma 

dell’orbitale

Numero quantico 
principale n:

indica la distanza 
dell’orbitale dal 

nucleo 

Numero e-
sull’orbitale

ESEMPI DI ORBITALI
SFERICI DI TIPO s

L’1s è l’orbitale più vicino al nucleo. 
Sempre più lontano dal nucleo si hanno il 2s, 3s……ns.

n= numero quantico principale

Esempi di orbitali

37

ATOMO DI IDROGENO H

p+

hν

NUCLEO

ORBITALI SUPERIORI: 
2s, 3s….ns

STATO FONDAMENTALE: 
Orbitale 1s

STATI ECCITATI 
INSTABILI: 
2s, 3s….ns

ATOMO DI ELIO: He
Stato fondamentale

p+
n

e-

NUCLEO

ORBITALE 1s

p+
n

Gli orbitali atomici possono contenere al massimo due e-

LITIO Li
due e- sull’orbitale 1s
un e- sull’orbitale 2s

configurazione elettronica:     

1s22s1

BERILLIO Be

due e- sull’orbitale 1s

due e- sull’orbitale 2s 

configurazione elettronica:

1s22s2

CONTINUIAMO A COSTRUIRE GLI ATOMI
Gli elementi con 3 e 4 e-
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ATOMO DI IDROGENO H

p+

hν

NUCLEO

ORBITALI SUPERIORI: 
2s, 3s….ns

STATO FONDAMENTALE: 
Orbitale 1s

STATI ECCITATI 
INSTABILI: 
2s, 3s….ns

ATOMO DI ELIO: He
Stato fondamentale

p+
n

e-

NUCLEO

ORBITALE 1s

p+
n

Gli orbitali atomici possono contenere al massimo due e-

LITIO Li
due e- sull’orbitale 1s
un e- sull’orbitale 2s

configurazione elettronica:     

1s22s1

BERILLIO Be

due e- sull’orbitale 1s

due e- sull’orbitale 2s 

configurazione elettronica:

1s22s2

CONTINUIAMO A COSTRUIRE GLI ATOMI
Gli elementi con 3 e 4 e-
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ATOMO DI IDROGENO H

p+

hν

NUCLEO

ORBITALI SUPERIORI: 
2s, 3s….ns

STATO FONDAMENTALE: 
Orbitale 1s

STATI ECCITATI 
INSTABILI: 
2s, 3s….ns

ATOMO DI ELIO: He
Stato fondamentale

p+
n

e-

NUCLEO

ORBITALE 1s

p+
n

Gli orbitali atomici possono contenere al massimo due e-

LITIO Li
due e- sull’orbitale 1s
un e- sull’orbitale 2s

configurazione elettronica:     

1s22s1

BERILLIO Be

due e- sull’orbitale 1s

due e- sull’orbitale 2s 

configurazione elettronica:

1s22s2

CONTINUIAMO A COSTRUIRE GLI ATOMI
Gli elementi con 3 e 4 e-
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La configurazione elettronica degli elementi

Regole di Aufbau: 
1: principio di minima 
energia:
Gli elettroni si dispongono 
spontaneamente negli orbitali 
vuoti meno energetici.
La successione degli orbitali in 
cui sistemare gli elettroni in 
ordine di energia crescente è:

Gli elettroni 
occupano prima gli 
orbitali a energia più 
bassa, poi quelli a 
energia più elevata.

Il numero massimo di elettroni che i livelli principali di 
energia possono contenere si ricava da 2n2

41

3. Principio di massima molteplicità di Hund:

Gli elettroni, nel caso di orbitali di uguale energia, tendono ad occupare il 
maggior numero possibile di orbitali, disponendosi uno per orbitale con 
spin parallelo fino a semisaturarli tutti e, successivamente, li saturano 
seguendo il principio di esclusione di Pauli.

2. Principio di esclusione di Pauli:

Ogni orbitale può contenere al massimo 2 elettroni i quali saturano 
l’orbitale disponendosi con spin antiparalleli. Si usa dire che l’orbitale che 
contiene 2 e- è un orbitale pieno, mentre quello che ne contiene uno 
solo è un orbitale semivuoto o pieno a metà. 

La configurazione elettronica degli elementi
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…ALTRI ESEMPI DI ORBITALI d

GLI ORBITALI s SONO RIEMPITI PRIMA DEGLI 
ORBITALI p

RAPPRESENTAZIONE SIMBOLICA 
DELL’ATOMO

SimboloNumero atomico: p oppure e-

Numero di massa: n + p

C6

12 C6

14

Isotopi: atomi con 
stesso numero atomico diverso numero di massa

Nella Tavola Periodica è riportata la massa atomica relativa: massa 
media ponderata, rispetto all’abbondanza in natura, di tutti gli isotopi

La configurazione elettronica degli elementi
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Esempi di orbitali

ORBITALI tipo p

Vi sono tre orbitali tipo p: px, py, pz per ogni numero 
quantico principale n,  a partire da n=2. 

L’ATOMO DI CARBONIO: C

p+

p+

p+p+
p+

n
n
nn

n
n

p+
Stato fondamentale:

1s22s22p2

Orbitali p

L’ATOMO DI AZOTO: N
Stato fondamentale: 1s22s22p3

7 p+

7 n 7 e-
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ORBITALI tipo p

Vi sono tre orbitali tipo p: px, py, pz per ogni numero 
quantico principale n,  a partire da n=2. 

L’ATOMO DI CARBONIO: C

p+

p+

p+p+
p+

n
n
nn

n
n

p+
Stato fondamentale:

1s22s22p2

Orbitali p

L’ATOMO DI AZOTO: N
Stato fondamentale: 1s22s22p3

7 p+

7 n 7 e-

45

ORBITALI tipo p

Vi sono tre orbitali tipo p: px, py, pz per ogni numero 
quantico principale n,  a partire da n=2. 

L’ATOMO DI CARBONIO: C

p+

p+

p+p+
p+

n
n
nn

n
n

p+
Stato fondamentale:

1s22s22p2

Orbitali p

L’ATOMO DI AZOTO: N
Stato fondamentale: 1s22s22p3

7 p+

7 n 7 e-
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L’ATOMO DI OSSIGENO: O
Stato fondamentale: 1s22s22p4

8 p+

8 n 8 e-

I tre orbitali p possono contenere 6 e-

L’ATOMO DI NEON: Ne
Stato fondamentale: 1s22s22p6

IL NEON È UN ATOMO STABILE, PERCHÉ?

Il riempimento completo degli orbitali più esterni con lo stesso 
n rende gli atomi stabili e poco reattivi (gas nobili).

Nel caso del neon occorrono 8 e- con configurazione 2s22p6 

(regola dell’ottetto).

ALTRI ESEMPI DI ORBITALI 
ATOMICI…

Con n = 3 si possono avere gli orbitali d
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L’ATOMO DI OSSIGENO: O
Stato fondamentale: 1s22s22p4

8 p+

8 n 8 e-

I tre orbitali p possono contenere 6 e-

L’ATOMO DI NEON: Ne
Stato fondamentale: 1s22s22p6

IL NEON È UN ATOMO STABILE, PERCHÉ?

Il riempimento completo degli orbitali più esterni con lo stesso 
n rende gli atomi stabili e poco reattivi (gas nobili).

Nel caso del neon occorrono 8 e- con configurazione 2s22p6 

(regola dell’ottetto).

ALTRI ESEMPI DI ORBITALI 
ATOMICI…

Con n = 3 si possono avere gli orbitali d
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L’ATOMO DI OSSIGENO: O
Stato fondamentale: 1s22s22p4

8 p+

8 n 8 e-

I tre orbitali p possono contenere 6 e-

L’ATOMO DI NEON: Ne
Stato fondamentale: 1s22s22p6

IL NEON È UN ATOMO STABILE, PERCHÉ?

Il riempimento completo degli orbitali più esterni con lo stesso 
n rende gli atomi stabili e poco reattivi (gas nobili).

Nel caso del neon occorrono 8 e- con configurazione 2s22p6 

(regola dell’ottetto).

ALTRI ESEMPI DI ORBITALI 
ATOMICI…

Con n = 3 si possono avere gli orbitali d

Altri esempi di orbitali

…ALTRI ESEMPI DI ORBITALI d

GLI ORBITALI s SONO RIEMPITI PRIMA DEGLI 
ORBITALI p

RAPPRESENTAZIONE SIMBOLICA 
DELL’ATOMO

SimboloNumero atomico: p oppure e-

Numero di massa: n + p

C6

12 C6

14

Isotopi: atomi con 
stesso numero atomico diverso numero di massa

Nella Tavola Periodica è riportata la massa atomica relativa: massa 
media ponderata, rispetto all’abbondanza in natura, di tutti gli isotopi
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Regola di Hund: se ci sono orbitali allo stesso livello energetico, 
prima si colloca un elettrone su ciascun orbitale vuoto, poi si 
completano gli orbitali semipieni.

Nella configurazione elettronica più stabile di un atomo, gli elettroni 
appartenenti a un medesimo sottolivello tendono ad assumere lo 
stesso spin.

Facciamolo insieme: Ossigeno 
Z=8

en
er

gi
a

1s

2s

2p
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Facciamolo insieme: Cloro  Z=17 Facciamolo insieme: Bromo  Z=35
en

er
gi

a

1s

2s

2p

3s

3p

1s

2s

2p

3s

3p

en
er

gi
a

4s

4p

3d

Cl
1s22s22p63s23p5

Br
1s22s22p63s23p64s23d104p5
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Rappresentazione simbolica dell’atomo

…ALTRI ESEMPI DI ORBITALI d

GLI ORBITALI s SONO RIEMPITI PRIMA DEGLI 
ORBITALI p

RAPPRESENTAZIONE SIMBOLICA 
DELL’ATOMO

SimboloNumero atomico: p oppure e-

Numero di massa: n + p

C6

12 C6

14

Isotopi: atomi con 
stesso numero atomico diverso numero di massa

Nella Tavola Periodica è riportata la massa atomica relativa: massa 
media ponderata, rispetto all’abbondanza in natura, di tutti gli isotopi
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Verso il sistema periodico

Nel 1869 Dmitrij Mendeleev 
ordinò i 63 elementi noti in base 
alla massa atomica crescente, e 
costruì la prima tavola periodica 
degli elementi.
Mendeleev determinò anche la 
legge della periodicità attraverso 
la quale poté prevedere le 
proprietà di elementi ancora 
sconosciuti e scoperti anni dopo.
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La moderna tavola periodica
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La moderna tavola periodica

55

Verso il sistema periodico

Gli elettroni del livello più esterno sono detti 
elettroni di valenza.
Gli elementi che appartengono allo stesso periodo 
presentano gli elettroni di valenza allo stesso 
livello energetico.
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La moderna tavola periodica

1. Gli elementi della moderna tavola 
periodica sono 118;

2. la posizione di ciascun elemento sulla 
tavola dipende dal suo numero 
atomico (Z);

3. le righe orizzontali formano 7 periodi, 
ciascuno dei quali indica il livello 
energetico a cui si trovano gli elettroni 
di valenza degli elementi che li 
compongono;
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La moderna tavola periodica

4. gli elementi che chiudono i periodi 
sono i gas nobili, così chiamati 
per la scarsissima reattività dovuta 
alla loro configurazione elettronica 
stabile;

5. gli elementi verticali formano i gruppi;
6. fra il gruppo II e il gruppo III si trovano gli 

elementi di transizione;
7. in fondo alla tavola periodica ci sono due file 

di 14 elementi metallici costituenti le serie dei 
lantanidi e degli attinidi.
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I GRUPPI 1 E 2  (COLONNE VERDI) POSSEGGONO ORBITALI ESTERNI DI TIPO s. Interagendo con 
altri atomi, tendono a cedere l’e-

I GRUPPI DAL 3 ALL’8 (COLONNE CELESTI) POSSEGGONO ORBITALI ESTERNI DI TIPO p. 
Interagendo con altri atomi hanno tendenza crescente ad acquistare e- (eccetto i gas nobili)

TAVOLA PERIODICA 
CORTA (GRUPPI)

59

TAVOLA PERIODICA 
CORTA (PERIODI)

LA RIGA CHE INIZIA CON H CORRISPONDE AL PRIMO PERIODO (numero quantico principale 
n=1), QUELLA CHE INIZIA CON Li AL SECONDO (n=2), CON Na AL TERZO (n=3), K AL QUARTO 
(n=4), ETC. 
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ALLE SERIE DI 
LANTANIDI
E ATTINIDI, CON 
RIEMPIMENTO 
DEGLI f

TAVOLA PERIODICA 
COMPLETA

GLI ELEMENTI TRA I GRUPPI 2  E 3 (COLORE GRIGIO) POSSEGGONO 
ORBITALI DI TIPO d E DANNO INIZIO ALLA SERIE DEGLI ELEMENTI 
DI TRANSIZIONE O METALLI DI TRANSIZIONE
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Schema a blocchi della tavola periodica
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Le proprietà periodiche degli elementi

Le proprietà degli elementi variano con regolarità 
lungo la tavola periodica in base alla variazione 

periodica della configurazione elettronica.

Sono proprietà periodiche il 
raggio atomico, 
l’energia di ionizzazione, 
l’affinità elettronica e 
l’elettronegatività.
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Le proprietà periodiche degli elementi

Il raggio atomico (Å) è 
la metà della distanza 
minima di 
avvicinamento tra i 
nuclei di due atomi 
dello stesso elemento.
Il raggio atomico 
aumenta lungo un 
gruppo e diminuisce 
lungo un periodo.
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Le proprietà periodiche degli elementi
L’energia di ionizzazione è l’energia necessaria per 
rimuovere un elettrone da un atomo isolato.
L’energia di prima ionizzazione aumenta lungo un periodo e 
diminuisce lungo un gruppo.

A + energia è A+ + e-

65

Le proprietà periodiche degli elementi

L’affinità elettronica è l’energia che si libera 
quando un atomo in fase gassosa cattura un 
elettrone.
L’affinità elettronica, come l’energia di prima 
ionizzazione, aumenta lungo un periodo e 
diminuisce lungo un gruppo.

A +  e- è A- + energia 
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Le proprietà periodiche degli elementi
L’elettronegatività di un elemento misura la sua 
tendenza ad attrarre gli elettroni di legame da un 
altro elemento.
L’elettronegatività aumenta lungo un periodo e 
diminuisce lungo un gruppo.
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Metalli, non metalli e semimetalli

A seconda delle loro proprietà fisiche e chimiche 
gli elementi si possono suddividere in metalli, 
non metalli e semimetalli.
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Metalli, non metalli e semimetalli

I metalli sono più di 80 e occupano la parte 
sinistra della tavola periodica.
Gli elementi metallici sono solidi, duri, lucenti, 
malleabili, duttili e conducono calore ed 
elettricità.
Le proprietà chimiche dei metalli dipendono dalla 
loro tendenza a perdere elettroni diventando ioni 
positivi.
Le proprietà fisiche dei metalli dipendono dal tipo 
di legame tra gli atomi.
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Metalli, non metalli e semimetalli

I non metalli occupano la parte destra della 
tavola periodica.
Le proprietà chimiche dei non metalli dipendono 
dalla loro capacità di accettare elettroni 
diventando ioni negativi.
Gli elementi del gruppo VII sono detti alogeni.
I semimetalli presentano sia comportamento 
metallico sia non metallico.
I semimetalli si trovano lungo il confine che 
separa i metalli e i non metalli.
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Il Legame Chimico

Perché gli atomi si legano ???

Gli atomi difficilmente esistono allo stato isolato, essi tendono ad 
unirsi tra loro, sia che appartengano o meno allo stesso elemento, 

per formare strutture più stabili.

Quando si uniscono 2 atomi, le sistemazioni degli elettroni in 
entrambi si modificano e, se in questo processo si arriva ad un 

contenuto energetico inferiore a quello dei 2 atomi separati, il sistema 
ha acquistato una maggiore stabilità e tra i 2 atomi si è stabilito un 

legame, detto LEGAME CHIMICO.

I legami chimici fondamentali sono classificati in:

• legame ionico o eteropolare o elettrostatico
• legame covalente
• legame metallico

71

1. L’energia di legame
2. I gas nobili e le regole dell’ottetto

3. Il legame covalente
4. La scala dell’elettronegatività e i legami

5. Il legame covalente dativo
6. Il legame ionico

7. Il legame metallico

Il Legame Chimico
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Il Legame Chimico

GLI ATOMI INTERAGISCONO FORMANDO 
LEGAMI MOLECOLARI

OGNI ATOMO FORMA TANTI LEGAMI QUANTI 
SONO GLI ELETTRONI NECESSARI PER 

REALIZZARE ATTORNO A SÉ UN "OTTETTO"

NEI LEGAMI MOLECOLARI GLI ATOMI 
POSSONO CEDERE, ACQUISTARE O METTERE 

IN COMUNE GLI e- PIÙ ESTERNI (e- DI 
VALENZA)

LEGAME IONICO: 
tra elementi del 1 e 7 gruppo

NaCl

Na Cl+ Na

L’e- del Na è completamente spostato sul Cl
Si formano un anione ed un catione e il legame molecolare è di tipo 

elettrostatico

1s22s22p63s1 1s22s22p63s23p5 1s22s22p63s23p61s22s22p6

LEGAME IONICO:
tra elementi del 2 e 7 gruppo

MgCl2

Mg

Cl

+

Cl Cl

Cl

Mg
2
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L’energia di legame

L’energia di legame è la quantità di energia che è necessario
fornire a una mole di sostanza per rompere il legame che tiene
insieme i suoi elementi.

Nonostante l’enorme numero di
combinazioni possibili fra gli atomi, non
tutte sono realizzabili: un composto, e
quindi un legame chimico, si forma solo
se gli atomi legati fra loro hanno una
energia potenziale minore dei singoli
atomi separati che lo costituiscono.
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I gas nobili e le regole dell’ottetto
Quando gli atomi si avvicinano per formare un legame solo gli
elettroni più esterni partecipano all’operazione.
Gli elettroni dello strato più esterno vengono chiamati elettroni
di valenza o di legame.

La regola dell’ottetto fu enunciata da Lewis nel 1916.

Un atomo è particolarmente stabile quando ha otto 
elettroni nello strato di valenza…

Quando gli atomi reagiscono tra loro, essi modificano la 
propria struttura elettronica in modo da acquisire la 

configurazione tipica dei gas nobile 
(con 8 elettroni nel livello esterno).

La valenza rappresenta il numero di elettroni che un atomo guadagna, 
perde o mette in comune quando si lega con altri atomi.
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Il motivo della stabilità dei gas nobili risiede nel fatto che
la loro configurazione elettronica presenta otto elettroni
(due nel caso dell’elio) nello strato di valenza, che quindi
è completo.

I gas nobili e le regole dell’ottetto
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Il legame covalente

�Il legame covalente si forma quando due atomi mettono in 
comune una coppia di elettroni.
�Se i due atomi sono identici il legame è covalente puro.
�Gli elettroni sono messi in compartecipazione per 
raggiungere l’ottetto e appartengono in contemporanea a 
entrambi gli atomi che li condividono.
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�Il legame covalente è caratteristico delle molecole
diatomiche, ma la tendenza a mettere in comune elettroni
si manifesta anche tra atomi di natura diversa (HF, H2O, 
NH3, CH4 ecc.). 

� Il legame covalente può essere
v singolo: se è condivisa una sola coppia di elettroni;
v doppio: se sono condivise due coppie di elettroni;
v triplo: se sono condivise tre coppie di elettroni.

Il legame covalente
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Se due atomi identici sono uniti da legami covalenti,
esercitano la stessa forza di attrazione sugli elettroni di
legame.
Pertanto il legame covalente sarà covalente puro.

La scala dell’elettronegatività e i legami

H H H-H
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Il legame covalente
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Il legame covalente

LEGAME COVALENTE:
fra elementi dello stesso gruppo:

Cl2

Cl Cl Cl Cl+

1. Gli elettroni di legame restano in comune ad entrambi gli atomi 
completando il loro ottetto;
2. La carica elettronica in comune è il “collante” di segno negativo che 
lega i nuclei.

Legame covalente puro O2

+O O O O

Legame covalente puro:
si forma fra atomi con la stessa tendenza ad attrarre 
elettroni (uguale elettronegatività)

Legame covalente puro N2

N N+ NN
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Il legame covalente 

LEGAME COVALENTE:
fra elementi dello stesso gruppo:

Cl2

Cl Cl Cl Cl+

1. Gli elettroni di legame restano in comune ad entrambi gli atomi 
completando il loro ottetto;
2. La carica elettronica in comune è il “collante” di segno negativo che 
lega i nuclei.

Legame covalente puro O2

+O O O O

Legame covalente puro:
si forma fra atomi con la stessa tendenza ad attrarre 
elettroni (uguale elettronegatività)

Legame covalente puro N2

N N+ NN
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Atomi di natura diversa possono mettere in
compartecipazione i loro elettroni di valenza, ma esercitano
sugli elettroni di legame una diversa forza attrattiva
(elettronegatività) e si forma così un legame covalente
polare.

La scala dell’elettronegatività e i legami
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Il legame covalente 

Legame covalente polare:Legame covalente polare:si forma fra atomi 
con diversa tendenza ad attrarre elettroni 
(diversa elettronegatività)

Gli elettroni di legame non sono equamente 
condivisi. L’atomo più elettronegativo 
acquista una parziale carica negativa, mentre 
l’altro acquista una parziale carica positiva.

La coppia di ioni che si forma è definita 
DIPOLO

O OC

δ-O Oδ-Cδ+

Legame covalente polare CO2

C

Legame covalente polare NH3

N H+ HH ++

N

H

HH

Doppietto elettronico
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Il legame covalente 

Legame covalente polare:Legame covalente polare:si forma fra atomi 
con diversa tendenza ad attrarre elettroni 
(diversa elettronegatività)

Gli elettroni di legame non sono equamente 
condivisi. L’atomo più elettronegativo 
acquista una parziale carica negativa, mentre 
l’altro acquista una parziale carica positiva.

La coppia di ioni che si forma è definita 
DIPOLO

O OC

δ-O Oδ-Cδ+

Legame covalente polare CO2

C

Legame covalente polare NH3

N H+ HH ++

N

H

HH

Doppietto elettronico
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Il legame covalente 

Legame covalente polare:Legame covalente polare:si forma fra atomi 
con diversa tendenza ad attrarre elettroni 
(diversa elettronegatività)

Gli elettroni di legame non sono equamente 
condivisi. L’atomo più elettronegativo 
acquista una parziale carica negativa, mentre 
l’altro acquista una parziale carica positiva.

La coppia di ioni che si forma è definita 
DIPOLO

O OC

δ-O Oδ-Cδ+

Legame covalente polare CO2

C

Legame covalente polare NH3

N H+ HH ++

N

H

HH

Doppietto elettronico
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Legame covalente polare H2O Legame covalente polare H2O

H + H+O

Hδ+ Hδ+

Oδ-

- Dipolo +
+

Dipolo  -

INTERAZIONI FORTI: 10-100 kcal/mole
1) LEGAME IONICO
2) LEGAME COVALENTE
3) LEGAME DATIVO (in presenza di un doppietto elettronico)

INTERAZIONI DEBOLI: 1-10 kcal/mole
1) van der Waals (tra dipoli indotti)

2) Legame idrogeno:
(tra dipoli permanenti)   

FORZA DEI LEGAMI 
MOLECOLARI

• 1 protone o 1 neutrone ≈ 1/(6x1023)grammi

• 1 grammo di protoni ≈ 6x1023 protoni

6.0221367x1023 particelle/mol

602 213 670 000 000 000 000 000

Simbolo: N

Numero di Avogadro
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Il legame covalente dativo 

Il legame covalente dativo o di coordinazione si forma
quando la coppia di elettroni di legame è fornita da uno
solo dei due atomi che partecipano al legame.
L’atomo che dona gli elettroni si dice donatore, quello che
li riceve prende il nome di accettore.
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Legame ionico

Se la differenza di elettronegatività fra i due elementi che
intendono legarsi è superiore a 1,9 avviene un
trasferimento di elettroni da un atomo all’altro.
L’atomo più elettronegativo diventa uno ione negativo,
l’altro uno ione positivo.

Il legame ionico è dovuto alla forza di attrazione
elettrostatica che tiene uniti gli ioni di carica opposta.

Una volta formatosi, lo ione negativo assume la
configurazione del gas nobile successivo, mentre lo ione
positivo assume quella del gas nobile che lo precede nella
tavola periodica.
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Legame ionico

Dalla posizione sulla tavola periodica si può dedurre che:
Ø gli elementi metallici (a sinistra nella tavola periodica) 

tendono a cedere elettroni diventando ioni positivi;
Ø i non metalli (a destra nella tavola periodica) tendono ad 

acquistare elettroni trasformandosi in ioni negativi.
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Legame ionico

GLI ATOMI INTERAGISCONO FORMANDO 
LEGAMI MOLECOLARI

OGNI ATOMO FORMA TANTI LEGAMI QUANTI 
SONO GLI ELETTRONI NECESSARI PER 

REALIZZARE ATTORNO A SÉ UN "OTTETTO"

NEI LEGAMI MOLECOLARI GLI ATOMI 
POSSONO CEDERE, ACQUISTARE O METTERE 

IN COMUNE GLI e- PIÙ ESTERNI (e- DI 
VALENZA)

LEGAME IONICO: 
tra elementi del 1 e 7 gruppo

NaCl

Na Cl+ Na

L’e- del Na è completamente spostato sul Cl
Si formano un anione ed un catione e il legame molecolare è di tipo 

elettrostatico

1s22s22p63s1 1s22s22p63s23p5 1s22s22p63s23p61s22s22p6

LEGAME IONICO:
tra elementi del 2 e 7 gruppo

MgCl2

Mg

Cl

+

Cl Cl

Cl

Mg
2
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Legame ionico

GLI ATOMI INTERAGISCONO FORMANDO 
LEGAMI MOLECOLARI

OGNI ATOMO FORMA TANTI LEGAMI QUANTI 
SONO GLI ELETTRONI NECESSARI PER 

REALIZZARE ATTORNO A SÉ UN "OTTETTO"

NEI LEGAMI MOLECOLARI GLI ATOMI 
POSSONO CEDERE, ACQUISTARE O METTERE 

IN COMUNE GLI e- PIÙ ESTERNI (e- DI 
VALENZA)

LEGAME IONICO: 
tra elementi del 1 e 7 gruppo

NaCl

Na Cl+ Na

L’e- del Na è completamente spostato sul Cl
Si formano un anione ed un catione e il legame molecolare è di tipo 

elettrostatico

1s22s22p63s1 1s22s22p63s23p5 1s22s22p63s23p61s22s22p6

LEGAME IONICO:
tra elementi del 2 e 7 gruppo

MgCl2

Mg

Cl

+

Cl Cl

Cl

Mg
2
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Il legame metallico

Gli atomi metallici possono mettere in comune gli elettroni 
di valenza, che vengono condivisi tra più nuclei.

Il legame metallico è dovuto all’attrazione fra gli ioni
metallici positivi e gli elettroni mobili che li circondano.
Tanto più forte è il legame metallico, tanto più sono
numerosi gli elettroni mobili.
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La forma delle molecole e le forze intermolecolari

1. La forma delle molecole
2. La teoria VSEPR
3. Molecole polari e non polari
4. Le forze intermolecolari

Molte proprietà dei composti covalenti dipendono dalla disposizione degli
atomi nelle molecole.
I legami covalenti sono responsabili della formazione delle molecole e la
regola dell’ottetto ci permette spesso di prevedere la loro formula chimica.
Molte proprietà delle sostanze dipendono non solo dalla particolare
combinazione di determinati atomi e dal loro numero, ma anche da come
questi si dispongono nello spazio.

Per descrivere la forma delle molecole vanno definiti alcuni parametri: la 
lunghezza del legame e l’angolo di legame.

Un ruolo importante è esplicitato dagli angoli di legame e dalla lunghezza 
dei legami.
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La forma delle molecole

La lunghezza di legame è la distanza che intercorre tra i
nuclei dei due atomi uniti da un legame covalente.
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La forma delle molecole

L’angolo di legame è l’angolo formato dagli assi che 
congiungono i nuclei degli atomi legati.

Nella molecola d’acqua i legami formano un angolo di 
104,5°. Le coppie elettroniche libere intorno all’atomo 
centrale sono dette coppie solitarie.
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La teoria VSEPR

Ronald Gillespie nel 1957 mise a punto la teoria VSEPR
(Valence Shell Electron-Pair Repulsion), detta teoria della
repulsione delle coppie di elettroni del guscio di valenza, 
teoria che consente di affrontare la geometria molecolare:

●gli atomi in una molecola si dispongono in base al numero
di coppie di elettroniche di valenza che circondano l’atomo
centrale

●le coppie elettroniche si collocano il più lontano possibile
tra loro
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La teoria VSEPR

La teoria VSEPR ci permette di determinare la geometria 
della gran parte delle molecole in base al numero delle 
coppie elettroniche intorno all’atomo centrale:

●2 coppie → geometria lineare

●3 coppie → geometria triangolare planare
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La teoria VSEPR

● 4 coppie → geometria tetraedrica

● 5 coppie → geometria trigonale bipiramidale

● 6 coppie → geometria ottaedrica
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La teoria VSEPR

La forma di alcune molecole in cui l’atomo centrale ha tutti 
gli elettroni di valenza impegnati in legami.
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La teoria VSEPR

La repulsione tra due coppie elettroniche libere è 
maggiore della repulsione tra una coppia di elettroni liberi e 
una condivisa, che è a sua volta maggiore della repulsione 
tra due coppie di elettroni condivisi.

Le molecole con coppie di elettroni liberi sull’atomo 
centrale, quindi, hanno angoli di legame diversi dalle 
molecole in cui l’atomo centrale è circondato 
esclusivamente da doppietti elettronici di legame.
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La teoria VSEPR

La forma di alcune molecole con coppie di elettroni liberi
sull’ atomo centrale.

103

Molecole polari e non polari

La polarità di una molecola dipende sia dalla presenza di 
legami covalenti polari fra gli atomi che la compongono che 
dalla sua forma.

Una molecola che presenta legami covalenti puri, 
qualunque sia la sua forma, è una molecola apolare.

H-H O=O
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Molecole polari e non polari

Un dipolo elettrico è caratterizzato dal suo momento
dipolare, μ, una grandezza vettoriale che è tanto maggiore
quanto più grandi sono le cariche parziali q e la loro
distanza d. La sua unità di misura è il debye (D).

Una molecola è polare se la somma dei momenti dipolari
dei suoi legami è diversa da zero.
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Molecole polari e non polari
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Molecole polari e non polari

Il simile scioglie il simile:

●solventi non polari (benzina, tetracloruro di carbonio, 
cherosene) → sciolgono molecole non polari

●solventi polari (acqua, alcol, acetone) → sciolgono
molecole polari.
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Le forze intermolecolari

Tra una molecola e l’altra agiscono forze di coesione che le 
mantengono vicine nello spazio vuoto. Tali forze sono
chiamate interazioni intermolecolari e sono classificate in 
diverse categorie:

● Forze dipolo-dipolo

● Forze di London

● Legame a Idrogeno
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I legami elettrostatici tra dipoli permanenti (molecole polari) 
sono chiamati forze dipolo-dipolo.

Sono interazioni deboli, di natura elettrostatica, a corto
raggio, cioè significative solo a brevi distanze.

Le forze intermolecolari
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Le forze intermolecolari

I legami elettrostatici tra dipoli temporanei (molecole apolari) 
sono chiamati forze di London.
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I legami elettrostatici tra dipoli permanenti o temporanei
sono chiamati forze o interazioni di van der Waals.

Sono circa 50 volte più deboli del legame covalente e 
aumentano al crescere della dimensione e della massa
delle molecole. 

Le forze intermolecolari
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Le forze intermolecolari

Il legame ad idrogeno è una particolare forza dipolo-
dipolo che si forma tra molecole:

●con un atomo di idrogeno legato in modo covalente a un 
atomo piccolo e molto elettronegativo (N, O, F)

●in cui l’atomo piccolo e molto elettronegativo ha almeno
una coppia elettronica libera.
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Le forze intermolecolari

Il legame ad idrogeno è una forza attrattiva che si stabilisce tra
molecole che contengono un atomo di idrogeno legato 

covalentemente a un atomo piccolo, molto elettronegativo e con 
una coppia elettronica libera (N, O, F).

Per formare un legame ad idrogeno, i due atomi elettronegativi e l’idrogeno che
fa da ponte devono essere tutti allineati. Le molecole quindi devono
distanziarsi.

Nell’acqua allo stato solido le molecole sono bloccate in questa geometria e 
restano molti spazi vuoti. È per questo che il ghiaccio ha un volume maggiore e 
una densità minore dell’acqua liquida.
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Le forze intermolecolari

Principali tipi di legami ad idrogeno
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Le forze intermolecolari

Legame covalente polare H2O

H + H+O

Hδ+ Hδ+

Oδ-

- Dipolo +
+

Dipolo  -

INTERAZIONI FORTI: 10-100 kcal/mole
1) LEGAME IONICO
2) LEGAME COVALENTE
3) LEGAME DATIVO (in presenza di un doppietto elettronico)

INTERAZIONI DEBOLI: 1-10 kcal/mole
1) van der Waals (tra dipoli indotti)

2) Legame idrogeno:
(tra dipoli permanenti)   

FORZA DEI LEGAMI 
MOLECOLARI

• 1 protone o 1 neutrone ≈ 1/(6x1023)grammi

• 1 grammo di protoni ≈ 6x1023 protoni

6.0221367x1023 particelle/mol

602 213 670 000 000 000 000 000

Simbolo: N

Numero di Avogadro
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Le forze intermolecolari
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