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Chimica

È lo studio della materia nella sua natura,
nella sua composizione e nelle sue 

trasformazioni.



Scienza “centrale”

Proprietà dei materiali
Meccanismi biochimici
Ingegnerizzazione di molecole (es. 
farmaci)
Aspetti energetici
Aspetti ambientali



üLa struttura della materia
üLa composizione delle 

sostanze
üLe proprietà delle sostanze

È lo studio della materia nella sua natura,
nella sua composizione e nelle sue

trasformazioni.

Chimica



La
 m

at
er

ia
"è ciò che costituisce l’Universo: ogni cosa 

che occupa spazio ed ha massa“



üStruttura = disposizione dei “mattoni” 
nello spazio
üComposizione = tipo e numero di 

“mattoni”
üProprietà = trasformazione degli 

aggregati e della disposizione dei gruppi 
di “mattoni” 

In pratica…



La materia in natura

Il grado di complessità compositiva 
della materia dipende dal grado di 
dettaglio con cui la osserviamo
n Composizione % del corpo umano
n struttura gerarchica dell’organismo
n Composizione degli organelli cellulari
n Aspetti compositivi delle 

proteine/enzimi/membrane etc…



sostanze pure: hanno composizione 
fissa e proprietà distinte
Miscele: sistemi contenenti diverse 
componenti disperse una nell’altra con 
un grado di dispersione più o meno fine
n Eterogenee: sospensioni (sabbia in acqua), 

emulsioni (olio in acqua), aerosol (nebbia, 
nuvole)

n Omogenee: soluzioni (aria, acqua salata, 
acqua dolce)

Sostanze



Classificazione della materia



Struttura

Molecola: è la più piccola 
struttura in cui si può 
suddividere un composto, 
tale da conservare le 
proprietà del composto 
stesso

Atomo: è il più semplice 
aggregato fisico che conserva 
integre le proprietà 
caratteristiche dell’elemento di 
appartenenza



Elementi

sono le sostanze di base di cui tutta la 
materia è composta
hanno nomi comuni e la loro abbreviazione 
(simbolo chimico) consiste in una o due 
lettere, di cui la prima maiuscola. 
non possono essere decomposti con mezzi 
chimici in sostanze più semplici
Alcuni esempi:
n Al (Alluminio), Fe (Ferro), Si (Silicio) etc…



Composti

risultano dall’unione chimica di due o più
elementi in proporzioni definite
possono essere decomposti in sostanze più
semplici.

elemento composto
carbonio biossido di carbonio

C CO2 → C + O2



Atomi e molecole
Si possono identificare i rapporti definiti 
tra gli elementi in una molecola (ad es. 
l’etanolo), esprimendo una formula:

C2H6O
La molecola è costituita da 2 atomi 
dell’elemento C,  6 atomi dell’elemento H e 1
atomo dell’elemento O

Questa scrittura prende il nome di formula 
bruta (o grezza)



Materia e Chimica

Elementi Composti

Atomi tutti 
dello stesso 

tipo

Più atomi aggregati in 
rapporti ben precisi, 

fissi ed interi

Legame

In Natura, gli elementi possono esistere in semplice 
forma atomica (He, Ne, Ar …), oppure in forma di 
composti elementari (O2, N2, S8, grafite …)

I composti, a loro volta, sono suddivisi in composti 
elementari e composti eteroatomici (H2O, NH3, NaCl, 
C2H6O, …)



solido:
• ha volume e forma 

propria.
• non può essere 

compresso in maniera 
apprezzabile. 

liquido: 
• non ha forma specifica, 

ma assume quella del 
suo contenitore

• non può essere 
compresso in maniera 
apprezzabile

gas o vapore: 
• non ha volume e forma 

proprie, ma assume 
quelle del suo 
contenitore

• può essere compresso 
o espanso per 
occupare un differente 
volume.La materia: forma…



Chimica e Fisica

üLa materia non si può creare né 
distruggere ma solo trasformare
üTrasformazioni fisiche: non modificano la 

natura chimica del composto, né la sua 
composizione (H2O(l) →H2O(g))
üTrasformazioni chimiche: modificano la 

natura chimica del composto o la 
composizione del sistema (H+ + OH- →
H2O) à REAZIONI CHIMICHE



Trasformazioni fisiche 
di un composto

üFusione/solidificazione: da solido a 
liquido e viceversa
üEvaporazione/condensazione: da 

liquido a gas e viceversa
üSublimazione/brinatura: da solido a 

gas e viceversa

Passaggi di stato





A + B → C

Trasformazioni chimiche: le 
Reazioni

üA, B e C hanno natura chimica e proprietà 
fisiche differenti
üGli elementi che costituiscono A e B si sono 

“riarrangiati” in C
üSono coinvolti aspetti energetici (per 

avvenire, le reazioni svolgono o richiedono 
calore)



Un po’ di storia..

TEORIA ATOMICA ("atomo" dal greco "atomos" = 
indivisibile)
Problema: E' possibile suddividere la materia in porzioni 
sempre più piccole,
oppure essa è costituita da particelle non ulteriormente 
divisibili?
Platone e Aristotele: la materia ha carattere continuo
Democrito: la materia è composta da particelle 
fondamentali indivisibili.



Esperimento



Gli esperimenti di Lavoisier e 
Proust

¨ in un dato composto il numero ed il tipo relativo di atomi 
sono costanti e sempre nello stesso rapporto ponderale 
(legge delle proporzioni definite)

legge della conservazione di massa (Legge di Lavoisier): 
la massa totale della materia dopo una reazione chimica 
è uguale alla massa totale prima della reazione

Dovunque preleviamo dell’acqua da analizzare, 
questa risulta composta sempre da:
• H e O
• un rapporto in massa O/H di 8

Esperimento



John Dalton

Teoria atomica di Dalton (1803)

Ogni elemento è formato da particelle molto piccole 
chiamate "atomi"

Tutti gli atomi di un dato elemento sono identici; atomi di 
differenti elementi sono differenti ed hanno differenti 
proprietà (comprese differenti masse)

Gli atomi di un elemento non possono essere 
trasformati in atomi di un altro elemento per reazione 
chimica

I composti si formano quando atomi di più di un elemento 
si combinano; un dato composto ha lo stesso numero 
relativo e tipo di atomi.

Un po’ di storia..



Esperimento

Nel monossido di carbonio per 12 g di C
si ritrovano 16 g di O

Nel biossido di carbonio per 12 g di C 
si ritrovano 32 g di O

La quantità di O, relativa alla stessa quantità di C,
presenta per i due composti un rapporto di 1:2



Legge delle proporzioni 
multiple (Dalton)
se due elementi possono combinarsi per formare più di un 
composto, il rapporto tra le loro masse relative può essere 
rappresentato da numeri interi caratteristici (formule 
chimiche) (legge delle proporzioni multiple) 



Alla scoperta dell’atomo

1897
Joseph John Thomson (Premio Nobel per la Fisica 1906) 
scopre che i fasci catodici sono parte della struttura 
dell’atomo e sono particelle cariche negativamente ⇒
elettroni.

1885
William Crookes ideò una serie di esperimenti con tubi 
sotto vuoto che evidenziano l’esistenza dei raggi catodici. 
Sono fasci di particelle che vengono generati da una 
piastra carica negativamente (catodo).

Negli stessi anni
Millikan (Premio Nobel per la Fisica 1906) realizza un 
esperimento che permette di calcolare la carica (in realtà il 
rapporto carica/massa) dell’elettrone.



Rivelazione di elettroni



La carica dell’elettrone



Elettroni e ioni positivi



Alla scoperta dell’atomo

1895
Wilhelm Roentgen (Premio Nobel per la Fisica 1901) scopre 
che quando degli elettroni colpiscono certi materiali vengono 
emesse delle radiazioni elettromagnetiche estremamente 
energetiche, dette "raggi X".

1896
Henri Becquerel (Premio Nobel per la Fisica 1903) scopre 
che minerali contenenti uranio producono radiazioni X.



Alla scoperta dell’atomo
1898
Pierre e Marie Curie (Premi Nobel per la Fisica 
1903) riuscirono ad isolare le componenti 
radioattive nei minerali a base di uranio.

1898
Ernest Rutherford (Premio Nobel per la Chimica 1908) 
scopre che le sorgenti radioattive possono emettere tre tipi 
di radiazioni:
raggi α: particelle cariche positivamente
raggi β: elettroni ad alta velocità
raggi γ: radiazioni elettromagnetiche



Alla scoperta dell’atomo

1919
Ernest Rutherford scopre la particella positiva del 
nucleo, il protone

1932
James Chadwick (Premio Nobel per la Fisica 1935) 
scopre la particella neutra del nucleo, il neutrone



Riassumendo:

A questo punto l’atomo:
• E’ elettricamente neutro
• deve contenere particelle cariche 

negativamente
• particelle cariche positivamente
• Particelle neutre



I costituenti dell’atomo



Modello atomico di Thomson
(1900)

Il nucleo contiene elettroni dispersi in una 
“massa” a carica positiva



Deflessione di particelle α

Esperimento di 
Rutherford 



Modello atomico di Rutherford 
(1910)

la maggior parte della massa dell'atomo, e 
tutta la sua carica positiva, risiedono in una 
piccolissima e densa regione centrale 
dell'atomo (nucleo)
la maggior parte del volume è uno spazio 

vuoto dentro il quale gli elettroni (di carica 
negativa) si muovono attorno al nucleo



Nel giro di 10 anni…



La dimensione dell’atomo
Approssimando la sua forma a quella di una 

(invisibile!!!) sfera, l’atomo ha un diametro di:
0,0000000001 metri (!!!)

Il nucleo, rispetto a tutto l’atomo, è ancora 10000 volte 
più piccolo (10-14 m)

Le sue dimensioni, a seconda degli elementi considerati, 
oscillano tra i 40 e i 350 pm

1 nm = 0,000000001 m (1*10-9 m)
1 pm = 0,000000000001 m (1*10-12 m)

Per le scale atomiche è utilizzato l’Ångstrom (Å)
1Å = 0,0000000001 m (1*10-10 m)



La dimensione dell’atomo



+
+

-

-

Struttura 
dell’atomo L’atomo è:

üPraticamente 
vuoto
üCostituito da un 

nucleo interno 
carico 
positivamente 
(protoni e
neutroni) e da 
una nube esterna 
carica 
negativamente 
(elettroni)
üElettricamente 

neutro (p+ = e-)



Il Nucleo

E’ composto da:
ü Protoni (p): particelle con carica + (n° 

atomico Z)
ü Neutroni (n): particelle neutre (la “colla 

stabilizzante”)
ü Protoni e neutroni (nucleoni) sono a loro 

volta costituiti da altre particelle (quark)
ü Il n° di n e p è caratteristico per ogni 

elemento
ü E’ il responsabile della massa dell’atomo 

(somma n + p, n° di massa A)

+
+



Numero Atomico e Numero di 
Massa

Il numero atomico (Z) indica il numero di 
protoni presenti nel nucleo

Il numero di massa (A) è dato dalla somma
del numero di protoni e del numero di 
neutroni (n° di nucleoni)



Isotopi di un elemento
Gli isotopi sono atomi "gemelli" che possiedono lo
stesso numero di protoni ma diverso numero di 
neutroni, quindi hanno stesso numero atomico Z, ma 
diverso numero di massa A

14C = atomo 
con 6 protoni 
e 8 neutroni

13C = atomo 
con 6 protoni 
e 7 neutroni

12C = atomo 
con 6 protoni 
e 6 neutroni

Gli isotopi per un dato 
elemento hanno in 
genere abbondanze 
naturali assai diverse



Il peso di un atomo: u.m.a.

Esprimere la massa di un atomo o di un 
composto in grammi è scomodo
La massa è principalmente dovuta ai nuclei

unità di massa atomica (u.m.a.) =1/12  
massa di un 12C = 1.66054×10-24 g



La massa atomica media



Protoni e Neutroni

I neutroni sono una sorta di 
collante per il nucleo.

L’energia che tiene assieme le 
particelle del nucleo è enorme.



Gli Elementi Chimici



La Chimica e gli Elementi

üInorganica: comprende tutti gli elementi 
e tutti i composti diversi da quelli del 
Carbonio. 
üOrganica: comprende i composti del 

Carbonio con alcuni importanti elementi 
(H, O, N, P, X), sia naturali che sintetici
üOrganometallica: comprende i composti 

del Carbonio con elementi metallici 



Energia di legame dei nuclei

Grandi forze di legame nucleari (∆E = ∆m*c2) 
sovrastano la repulsione elettrostatica fra i protoni



Energia di legame per nucleone

Il piccolo difetto di massa osservato nei nucleoni di un nucleo atomico, 
rispetto alla massa dei medesimi nucleoni liberi, è connesso all’emissione 
dell’energia nucleare di legame



Emissioni nucleari

+
+

α: nuclei di 42He                
(2 protoni e due neutroni, 
radiazioni poco penetranti)

-
β: elettroni e-

(n à β + p), radiazioni 
penetranti

γ: onde elettromagnetiche 
ad elevata energia, 
radiazioni assai penetranti

Per stabilizzarsi, i nuclei possono anche emettere 
neutroni (A

ZE à A-1
ZE)

L’inverso dell’emissione β è la cattura da parte 
di un protone del nucleo di un e- dei livelli 
interni (K), con formazione di un neutrone 
(cattura K: p + e-à n)



La “posizione” degli elettroni negli 
atomi

Gli elettroni NON sono nel nucleo, MA gli atomi sono
elettricamente NEUTRI. Dove sono di preciso?



Gli Elettroni
La nube esterna è 

composta dagli:
üElettroni (e-): particelle 

ed onde aventi carica 
negativa -
üGli elettroni sono molto 

più leggeri di p ed n 
(ca. 1840 volte!)
üIl loro contributo alla 

massa totale dell’atomo 
è di fatto trascurabile

-

-



Energia radiante
Tutta l’energia radiante (trasporta energia attraverso lo 
spazio) possiede proprietà ondulatorie e si muove a 
3.00×108 m/s (velocità della luce).
- lunghezza d’onda (λ): la distanza tra punti identici di 
due onde contigue
- frequenza (ν): il numero di volte per secondo che la 
radiazione compie un ciclo completo



La radiazione visibile

I fenomeni di 
rifrazione e di 
diffrazione ottica 
sono indicativi della 
natura ondulatoria
della radiazione 
elettromagnetica



Onde elettromagnetiche

Le onde elettromagnetiche, caratterizzate da una natura 
ondulatoria (lunghezza d’onda e frequenza), si propagano 
nello spazio vuoto alla velocità della luce (c).

Hanno un’energia direttamente proporzionale alla loro frequenza, 
secondo l’eq.:

E = h ν

dove h= costante di Planck (6.63×10-34 Joule s)

.



Lo spettro elettromagnetico

Unità Simbolo Lunghezza (m) Tipo di radiazione 

Angstrom Å 10-10  raggi X 

Nanometro nm 10-9  UV, visibile 

Micrometro µm 10-6 Infrarosso 

Millimetro mm 10-3  Infrarosso 

Centimetro cm 10-2  Micronde 

Metro m 1 TV, radio 



L’effetto fotoelettrico

La capacità di poter 
trasportare e di 
poter trasferire
energia da parte 
dei fotoni è assai 
bene dimostrata 
dall’effetto 
fotoelettrico



Spettri di eccitazione atomica

Atomi eccitati emettono radiazioni elettromagnetiche discrete
(discontinue). Si ottengono spettri a righe. Esistono quindi stati di 
energia atomici permessi (quantizzazione delle energie). Non è 
possibile avere tutte le energie possibili (spettro continuo).



Equazione di Planck

L’energia è quantizzata, cioè circoscritta a valori discreti (quanti) e 
quindi tale energia può essere emessa (o assorbita) dagli atomi solo
in “pacchetti” e non in maniera continua.

E = h ν

dove h= costante di Planck
(6.63×10-34 Joule s)



Emissioni atomiche nel visibile



Il modello di Bohr



Il modello di Bohr
Gli elettroni sono collocati 
su alcune particolari orbite 
circolari permesse; questo 
modello spiega bene la 
discontinuità degli spettri a 
righe e la quantizzazione 
delle energie, ma non tiene 
conto della perdita di 
energia per emissione di 
radiazioni elettromagnetiche 
da parte di una particella 
carica in moto circolare e di 
alcune significative 
discrepanze spettroscopiche.



La meccanica quantistica
Il modello di Bohr dimostrò l’inadeguatezza della meccanica 
classica per gli studi su particelle atomiche 
Quantizzazione à ⇒ meccanica quantistica. 
Alcune scoperte importanti:

La natura ondulatoria delle particelle (L. De Broglie)

Le particelle (di qualsiasi massa (!), possono essere descritte sia sotto forma 
corpuscolare, sia sotto forma ondulatoria.

La lunghezza d’onda di un oggetto di massa m in movimento è:

λ = h/mv

Principio di Indeterminazione di Heisenberg

è impossibile conoscere insieme la posizione (x) e la quantità di moto (p) delle 
particelle atomiche e subatomiche

∆x × ∆p = ∆x × ∆mv ≈ h



La natura ondulatoria delle 
particelle (L. De Broglie)

Nell’ipotesi di De Broglie, le particelle (di qualsiasi 
massa (!), possono essere descritte sia sotto forma 
corpuscolare, sia sotto forma ondulatoria.

Pertanto, un oggetto di massa m in movimento ha una 
lunghezza d’onda propria pari a:

λ = h/mv

Dal momento che h = 6.63×10-34 Joule s, per una persona di 70 kg 
che cammina a 4 km/h (circa 1 m/s) questo effetto è praticamente 
privo di effetto (λ circa 10-33 m). Per particelle atomiche, l’effetto è
evidente (diffrazione di elettroni, fotoni).



Principio di Indeterminazione 
di Heisenberg

Werner Heisenberg (Premio Nobel per la Fisica 1932) 
postula il seguente principio:
è impossibile conoscere insieme la posizione (x) 
e la quantità di moto (p) delle particelle 
atomiche e subatomiche

∆x × ∆p = ∆x × ∆mv ≈ h

Non è dunque realistico immaginare gli elettroni 
ruotanti intorno al nucleo in orbite circolari ben definite 

e di raggio costante.



Riassumendo:

La distribuzione degli elettroni attorno al 
nucleo vede situazioni energetiche 
quantizzate
Non è possibile ricondurre le evidenze alla 

fisica classica
E’ possibile non considerare gli elettroni 

univocamente come particelle
E’ impossibile descrivere in modo dettagliato 
energia e posizione degli elettroni attorno al 
nucleo



L’equazione di Schroedinger

L’eq. di Schroedinger (1928) fu proposta per ottimizzare 
la teoria della quantizzazione delle energie, accordandola 
con le osservazioni sperimentali:

H Ψ = E Ψ

Ψ rappresenta l’elettrone attorno al nucleo sotto forma 
di fenomeno ondulatorio stazionario, che deve 
presentare una certa energia cinetica ed è vincolato al 
nucleo dall’energia potenziale attrattiva.

Il valore di Ψn
2 fornisce in ogni punto dello spazio la 

probabilità di rinvenire l’elettrone associato all’energia En.



Orbitali atomici
Gli elettroni non sono localizzabili in modo 

preciso, ma sono “nuvole” con una data 
forma

üOrbitale: rappresenta per definizione la probabilità 
pari al 90% di trovare l’elettrone in una determinata 
porzione di spazio attorno al nucleo



I Numeri quantici

Dalla risoluzione dell’eq. di Schroedinger per 
l’atomo di H, si originano per ogni struttura atomica 
3 numeri caratteristici:

H Ψ = E Ψ

n, l, ml

Numeri quantici



Numeri quantici

üNumero quantico principale n: definisce 
l’energia del livello in cui si trova l’orbitale.
Assume i valori interi n = 1, 2, 3, 4, …, n, …
üNumero quantico secondario (angolare)  l:
definisce la forma degli orbitali del livello n
Assume i valori l = 0,1, …, n-1
üNumero quantico magnetico ml: definisce le 
posssibili orientazioni nello spazio degli 
orbitali di tipo l
Assume i valori ml = -l, …, 0, …, +l



Numeri quantici



Orbitali s e p

ü Orbitale di tipo s (l = 0)
- unico per ogni livello 

(ml=0)
- Sferico

Orbitali di tipo p (l = 1)
- tre orbitali per ogni livello 

(ml=-1, 0, 1)
- forma a due lobi di segno 

opposto
- una zona nodale



Orbitali d ed f

i 5 orbitali d

l = 2, 

ml=-2, -1, 0, 1, 2

i 7 orbitali f

l = 3, 

ml=-3, -2, -1, 0, 1, 2, 3



Lo spin

Ciò origina il quarto numero quantico ms, con valori di 
+1/2 e –1/2

L’elettrone ha associato un momento magnetico che lo fa 
allineare in due direzioni quando è immerso in un campo 
magnetico (spin). 



Energia degli orbitali
In una semplice trattazione secondo Bohr all’interno di ogni valore di
n i vari orbitali hanno tutti la stessa energia (orbitali degeneri). 
In realtà si può notare che per Z> 1 l’energia dipende anche da l.
All’interno di un set con lo stesso l, i vari orbitali hanno tutti la stessa
Energia.

Le cause di questo sono:
1) Gli elettroni più prossimi al nucleo causano una diminuzione 

della carica positiva che agisce su ciascuno degli elettroni più
esterni (effetto schermo). La carica effettiva Zeff del nucleo sarà
pertanto più bassa di quella teorica man mano che ci 
allontaniamo dal nucleo.

2) Per la forma dell’orbitale, gli elettroni s si avvicinano al nucleo più
di quanto facciano gli elettroni p e quelli d. Zeff sugli elettroni s è
maggiore di Zeff sugli elettroni p e d, all’interno del medesimo 
strato (effetto di penetrazione). 



Regole di riempimento degli 
orbitali

üGli elettroni si dispongono su una “scala” di 
energia, riempiendo prima gli orbitali ad 
energia più bassa (Principio di Aufbau)
üGli elettroni si dispongono il più possibile

distanti tra loro, occupando prima ogni 
singolo orbitale degenere di livello ml (Regola 
di Hund)
üNello stesso orbitale si possono disporre al 

massimo 2 elettroni aventi spin opposti
(Principio di Pauli)



Numeri quantici ed elettroni



I livelli energetici degli orbitali
A causa della 
maggior 
penetrazione degli 
orbitali s e p 
rispetto a quelli d 
ed f, questi ultimi 
risentono 
fortemente dello 
schermaggio
elettronico 
esercitato dai livelli 
più interni e si 
riempiono con, 
rispettivamente, 1 
e 2 periodi di 
ritardo.



Riempimento degli orbitali

1 e- = H

1s

2s

2p



Riempimento degli orbitali

2 e- = He

1s

2s

2p



Riempimento degli orbitali

3 e- = Li

1s

2s

2p



Riempimento degli orbitali

4 e- = Be

1s

2s

2p



Riempimento degli orbitali

5 e- = B

1s

2s

2p



Riempimento degli orbitali

6 e- = C

1s

2s

2p



Riempimento degli orbitali

7 e- = N

1s

2s

2p



Riempimento degli orbitali

8 e- = O

1s

2s

2p
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Configurazione elettronica
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Paramagnetismo e 
diamagnetismo
La configurazione elettronica porta alla presenza di:

A) Elettroni spaiati
B) Elettroni accoppiati

Nel caso A) l’elemento che presenta elettroni
spaiati presenta caratteristiche di paramagnetismo
Nel caso B) l’elemento è detto diamagnetico

Le sostanze paramagnetiche vengono attratte da un campo
magnetico esterno.



Riempimento elettronico



Proprietà periodiche
Mendeleev (1875) notò che gli elementi possono 
essere suddivisi per gruppi che hanno:
üle stesse proprietà
ülo stesso comportamento chimico
Intuì che gli elementi potevano essere sistemati su 
una tabella costituita di righe (periodi chimici) e di 
colonne (gruppi chimici).
Gli elementi appartenenti ad un medesimo gruppo 
possiedono la stessa configurazione elettronica del 
livello più alto



Alcune definizioni
Guscio di core: l’insieme degli elettroni più interni 
all’elemento, che presentano n piccoli.

Guscio di valenza: e’ il livello energetico più alto in 
energia, che è in corso di riempimento

Periodo: corrisponde ad una riga della tavola 
periodica e racchiude tutti gli elementi con lo 
stesso n (per il livello energetico più alto).

Gruppo: corrisponde ad una colonna della tavola 
periodica e racchiude tutti gli elementi con la 
stessa configurazione elettronica di valenza (o 
esterna)



La tavola periodica degli elementi



Le dimensioni atomiche

Misure date in A

Le nuvole elettroniche non 
hanno dimensioni definite, 
tuttavia si definisce raggio 
atomico la metà della distanza 
che separa i centri di due atomi 
contigui quando questi sono allo 
stato elementare.



Le dimensioni atomiche

Misure date in A



Le dimensioni atomiche

Le dimensioni 
atomiche 
diminuiscono 
muovendosi lungo 
un periodo e
aumentano
scendendo lungo un
gruppo



Dimensioni degli ioni

L’allontanamento di elettroni 
da un nucleo atomico comporta 
una diminuzione delle 
dimensioni atomiche (maggior 
attrazione con il nucleo, minor 
repulsione fra elettroni). Al 
contrario, l’inserimento di 
elettroni comporta un aumento
delle dimensioni (maggior 
repulsione interelettronica)



Dimensioni degli ioni



Potenziali di ionizzazione 



Potenziali di ionizzazione 

Gli atomi tendono alla configurazione elettronica più stabile 
(ns2p6, strato completamente pieno), cioè a quella del gas 
nobile più vicino.

· Eion diminuisce scendendo nel gruppo perchè gli elettroni 
sono meno attratti dal nucleo.

· Eion aumenta passando dal 1° al 2° gruppo, diminuisce al 
3° (X+ ha qui una configurazione ns2, parzialmente stabile) 
e aumenta nel resto del periodo.

Elemento(gassoso) Elemento(gassoso)
+ + e-

La ionizzazione è un processo sempre endotermico



Potenziali di successiva 
ionizzazione

I valori di questi potenziali confermano all’interno della 
struttura atomica l’esistenza di livelli energetici quantizzati 



Affinità elettroniche

Elemento(gassoso) + e- Elemento(gassoso) –

L’affinità elettronica è un processo eso- o endotermico
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Affinità elettronica

Questa proprietà ha un andamento meno periodico, ma 
segue la logica del raggiungimento della configurazione 
elettronica del gas nobile più vicino. 

• la maggior affinità elettronica si ha attorno a ossigeno, 
fluoro e cloro.

•alogeni formano ioni X- (ns2p5+1) mentre calcogeni
formano ioni X2- (ns2p4+2).



L’elettronegatività
Dai concetti di potenziale di ionizzazione, affinità 
elettronica, dimensioni atomiche deriva una proprietà 
combinata assai utilizzata in chimica sperimentale:

l’elettronegatività

La più semplice definizione (Mulliken) esprime 
l’elettronegatività come la media tra il potenziale di 
ionizzazione (E.I.) e l’affinità elettronica (E.A.).
((E.I. – E.A.)/2).

Il concetto di elettronegatività è adoperato per descrivere 
la differenza di energia sperimentalmente osservata fra 
l’energia di legame di un composto eteroatomico e la 
media delle energie di legame degli elementi costituenti 
combinati in forma elementare (Pauling)



Elettronegatività degli 
elementi

Come 
sostanzialmente per i 
potenziali di 
ionizzazione e e le 
affinità elettroniche, 
l’elettronegatività
degli elementi 
aumenta procedendo 
lungo un periodo e 
diminuisce lungo un 
gruppo



Valori di elettronegatività
È possibile esprimere dei valori numerici puri che sono indicativi 
delle rispettive elettronegatività relative, caratteristiche per ogni 
elemento:



Caratteristiche degli elementi



Caratteristiche degli elementi
metalli non metalli 

proprietà fisiche 

buoni conduttori di elettricità 

duttili e malleabili 

solidi 

punto di fusione elevato 

buoni conduttori di calore 

 

cattivi conduttori di elettricità 

non duttili e non malleabili 

solidi, liquidi o gassosi 

punto di fusione basso 

cattivi conduttori di calore 

proprietà chimiche 

reagiscono con gli acidi 

formano ossidi basici 

bassa energia di ionizzazione 

formano cationi 

formano alogenuri ionici 

 

non reagiscono con gli acidi 

formano ossidi acidi 

bassa affinità elettronica 

formano anioni 

formano alogenuri covalenti 
 


