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LE BASI DELLA BIOCHIMICA



LA CHIMICA
• Studia la struttura, le proprietà e le trasformazioni di 

tutta la materia che ci circonda e di cui siamo fatti.





Elementi e composti
• Ogni elemento ha un nome e un simbolo (una o due 

lettere, la prima maiuscola).

Au

Oro Carbonio

C

Potassio

K

Alluminio

Al Mercurio
Hg



Elementi e composti
• I composti derivano dalla combinazione chimica 

di due o più elementi.

acqua

H2O

sale da cucina

NaCl

saccarosio (zucchero) 

C6H12O6

anidride carbonica

• Un composto si

forma mediante una

reazione chimica.

• Hanno una

composizione fissa

(stessa percentuale

in massa degli

elementi



Sodio

Cloro
Cloruro di sodio

Na

Cl NaCl

Le proprietà dei composto sono molto diverse da quelle 

degli elementi



Miscugli eterogenei (miscele eterogenee) :insieme di due o più

sostanze mescolate tra loro, ma tali da conservare ciascuna le proprie caratteristiche, 

identità chimica e per questo separabili e distinguibili

• Miscuglio solido: più sostanze solide, esempio la sabbia.

• Sospensione: solidi in liquidi o gas, esempio terra in acqua.

• Emulsione: due o più liquidi non miscibili, esempio acqua e olio.



Alcune sostanze formano miscele omogenee: 
le soluzioni

• Cosa accade se mescoliamo acqua e zucchero?

L’acqua e lo zucchero formano

una soluzione omogenea, cioè

le particelle delle due sostanze,

pur conservando le loro

caratteristiche, formano una

miscela in cui non sono più

distinguibili l’una dall’altra e non

si separano facilmente.



Il solvente e il soluto
• In una soluzione (o miscela omogenea) la

sostanza che che è presente in maggiore
quantità si chiama solvente, mentre quella che
si disperdende nel solvente, si chiama soluto.

• L’acqua è il solvente più diffuso in natura ed è
indispensabile per il funzionamento di tutti gli
organismi viventi.



Altri tipi di soluzioni
• Soluzioni gassose: esempio l’aria.

Soluzioni solide: esempio le leghe metalliche.

L’acciaio è una lega di ferro e carbonio.

Il bronzo è una lega di rame e stagno.

Una lega è una soluzione di due o più metalli mescolati 

quando si trovano allo stato fuso e lasciati poi solidificare.



La struttura dell’atomo (modello atomico della 
materia)
• Atomo...dal greco atomos che significa 

indivisibile...in realtà...

• È composto da tre particelle:

-elettroni;

-protoni;

-neutroni.

• Neutroni e protoni formano il nucleo.
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La carica elettrica della materia

• Il neutrone è neutro.

• Il protone è carico positivamente.

• L’elettrone è carico negativamente.



La fisica del nucleo

Particelle subnucleari (positive):

FERMIONI: Quark

Leptoni

Bosoni



Il numero atomico e di massa
• Il numero atomico di un atomo è il numero 

dei protoni contenuti nel suo nucleo e si 
indica con la lettera Z.

• Il numero di massa di un atomo è il numero 
di protoni e neutroni contenuti nel suo 
nucleo e si indica con la lettera A.





ISOTOPI-ugual numero atomico Z 
ma diverso numero  

di massa (numero di neutroni)

Nuclide: specie nucleare caratterizzata da uno 

specifico 

numero di massa e uno specifico numero 

atomico 



Abbondanza isotopica (%)

12C          98,89                       
13C          1.11
14C          tracce

14N          99.63
15N           0.36

16O            99.76
17O            0.03
18O            0.20



Banda di stabilità dei nuclidi

Isotopi stabili ed instabili

Decadimento radioattivo 
 (2 protoni+2 neutroni), 
b (particelle massa simile e, neg. e pos., 
neutrone in protone) 
g (radiazioni elettromagnetiche)





Emivita (o tempo di dimezzamento) di un isotopo radioattivo è definita come 

il tempo occorrente perché la metà degli atomi di un campione puro dell'isotopo 

decadano in un altro elemento. L'emivita è una misura della stabilità di un 

isotopo: più breve è l'emivita, meno stabile è l'atomo

L'emivita dei materiali radioattivi varia da frazioni di secondo per i più instabili, 

fino a miliardi di anni per quelli che sono solo leggermente instabili



Massa atomica relativa ed assoluta

• Massa atomica assoluta (espressa in unità di misura standard)-
uguale (idrogeno) o multipla di circa 10-27 Kg 

• Unità di misura di massa atomica unificata (u.m.a).-

1 uma è la massa equivalente alla dodicesima parte della massa 
del nucleo del 12C

• Difetto di massa (differenza tra la somma delle masse dei 
protoni e neutroni e la massa effettiva del nucleo) 

• Unità di massa atomica relativa: rapporto tra unità di massa 
atomica assoluta e 1 uma

• Massa atomica relativa= massa atomica assoluta/ 1,660538* 
10-27 ( peso atomico relativo o o peso atomico)





PERIODI

GRUPPI

Gruppo: atomi di uguale comportamento chimico 





Struttura dell’atomo

• Ruolo chiave gli studi di Rutherford (1919-1920)

 fasci di particelle  che bombardano una lastra 
sottile di oro

Atomo di Rutherford: tutta la carica + e la massa concentrata in una zona piccolissima  

(nucleo), resto del volume spazio vuoto in cui si muovono elettroni



Teoria quantistica: Planck

Oggetto: studio delle leggi che regolano gli scambi di energia tra corpi di dimensione 

atomica e subatomica

Basata sul concetto che quando nel corso di un evento due

corpo si scambiano energia questa non può essere mai

inferiore ad una certa quantità minima (QUANTO) e pari a suoi

multipli.

DE = hn; 2 hn; 3 hn........nhn

h costante di Planck 6,63*10-34 J s



Modello atomico di Bohr (introduzione concetto della natura quantica

dell’energia degli elettroni nell’atomo) (esperimenti di Rutherford, teoria quantica e leggi di

Einstein che descrivono l’energia radiante come un fascio di unità di energia discrete chiamate

fotoni)

Il passaggio di un elettrone da un orbita all’altra e’ accompagnato dal rilascio o 

assorbimento di una quantità discreta e ben definita di energia (quanti di energia). 

 Orbite circolari designate da numero 

quantico principale (n) 

 Ad ogni orbita corrisponde un determinato 

valore di energia

 Ammessi solo determinati valori di 

energia e quindi può muoversi solo in 

determinate orbite- stato energetico 

permesso

 In assenza di energia radiante gli  non si 

possono muovere dal loro orbitale (stato 

fondamentale e stato eccitato)

 Energia radiante: passaggio da un 

orbitale ad un altro solo se DE = hn



Oggi atomo descritto dalla meccanica ondulatoria o quanto-meccanica

Natura dualistica dell’energia radiante: a seconda delle circostanze sperimentali

l’energia radiante può esibire carattere ondulatorio (onda elettromagnetica) o

corpuscolare (fasci di fotoni).

De Broglie- esteso il concetto anche all’atomo

Se energia si può comportare come una particella allora anche una particella può 

avere proprietà ondulatorie. 

AD OGNI ELETTRONE IN MOTO SI PUO’ ASSOCIARE UNA LUNGHEZZA D’ONDA 

(onde di materia)

 = h/mv

mv momento o quantità di moto

Dopo pochi anni proprietà ondulatorie dell’elettrone dimostrate sperimentalemente



Il principio di indeterminazione (Heisengerg)

Non è intrisecamente possibile conoscere con

il medesimo grado di precisione la quantità di

moto della particella e la sua posizione nello

spazio.

Non è realistico immaginare gli elettroni ruotanti

attorno al nucleo in traiettorie circolari.

Ipotesi di De Broglie e principio di indeterminazione 

hanno creato  le basi per la moderna concezione 

della struttura dell’atomo   



Teoria quanto meccanica atomo

In meccanica quantistica l'equazione di Schrödinger è un'equazione 

fondamentale che determina l'evoluzione temporale dello stato di un sistema, 

ad esempio di una particella, di un atomo o di una molecola. 

Le soluzioni sono dette funzioni d’onda  y . La funzione d’onda informa circa la 

posizione dell’elettrone nello spazio quando esso si trova in un determinato stato 

di energia. 

Il quadrato di y esprime la probabilità che l’elettrone si trovi in una determinata 

regione dello spazio perinucleare. 



Un orbitale atomico corrisponde a una zona dello spazio contrassegnata da un 

valore di energia definita  attorno al nucleo dove l'elettrone può trovarsi con 

elevata probabilità. 

Visivamente, tale orbitale può essere meglio rappresentato mediante una nuvola la 

cui intensità è proporzionale alla densità di probabilità di trovare l'elettrone in quel 

punto e con forme tali dal comprendere il 95% della probabilità elettronica

Ogni orbitale possiede un certo contenuto di energia e una 

forma e una orientazione caratteristica caratteristica
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Numeri Quantici

• Numero Quantico Principale n 
(orbitali con stesso n sono un 

livello elettronico)

• Rappresenta i livelli energetici 
principali

• n = 1, … 7

• Descrive la distanza dal nucleo

• Maggiore è n, maggiore è 
l’energia

• Numero Quantico Angolare l

• Rappresenta i livelli sub-energetici 

• l = 0, …, n-1

• Descrive la geometria orbitale

• Rappresentato dalle lettere     s, p, 
d e f.

n=1
n=2

orbitale s

(l = 0)

orbitale p

(l = 1)

n=3

n=2

n=1
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Numero quantico magnetico ml
(-l...0....l)
Numero di orientazioni di un orbitale nello spazio
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Numeri quantici e orbitali



Come si distribuiscono gli elettroni negli orbitali ?

Configurazione elettronica

Numero quantico di spin (ms) 













Gli elementi del gruppi 1 e 2 riempiono un sottolivello s

Gli elementi dei gruppi dal 13 al 18 riempiono i sottoliveli p

Gli elementi dei gruppi 3 al 12 riempiono i sottolivelli d

Gli elementi nel blocco separato presentano occupati i sottolivelli f



Le proprietà chimiche degli elementi dipendono dal

numero di elettroni nel guscio esterno.

Sono questi elettroni ad essere coinvolti nelle reazioni

chimiche.

Tutti gli elementi di uno stesso gruppo hanno le stesse

proprietà chimiche perché hanno lo stesso numero di

elettroni nel guscio più esterno.



MOLECOLE

Formate dall’associazione di due o più atomi, tenuti insieme da legami covalenti, che 

consistono nella condivisione di elettroni. Le molecole di una sostanza sono tutte 

uguali fra loro.

Formule molecolari (brute) 

H2O        NH3 CH4 C6H12O6

Formule strutturali

H-O-H                    H-N-H

H

H-C-H

H

H

• Una formula chimica indica quali e quanti atomi sono presenti in una
molecola.

• I simboli degli elementi si scrivono uno di seguito all’altro; accanto ai
simboli, al pedice, si scrive il numero di atomi di ogni tipo; 1 è sottinteso.



Il legame covalente e la regola dell’ottetto (di Lewis) 

Struttura di Lewis

(elettroni di valenza)

Raggiungimento dell’ottetto stabile o comunque del gas nobile più

vicino nella tavola periodica attraverso la condivisione, cessione o

acquisizione di elettroni con altri atomi formando cioè dei legami chimici

I gas nobili hanno massima stabilità e sono caratterizzati dal possedere 8 elettroni 

Nello strato più esterno cioè configurazione s2p6



Regola dell’otteto: ogni atomo tende ad acquistare, perdere

o mettere in compartecipazione elettroni fino a raggiungere

una condizione di stabilità corrispondente ad una

configurazione elettronica esterna costituita da otto elettroni,

uguale a quella del gas nobile più vicino nella tavola periodica

La regola dell’otteto permette di prevedere la reattività chimica

di un elemento sulla base della sua posizione nella tavola

periodica.

He 1s2 primo livello energetico completo

H 1s1 Acquistare un elettrone H- ione idruro (anione)

Perdere l’elettrone protone H+ (catione)





Li     1s2 2s1        per raggiungere la configurazione dell’He 

perde l’elettrone più esterno (in catione)

Be    1s2 2s2 perde 2 elettroni  (in catione bivalente) 

F       1s2 2s2 p5     ha un solo elettrone in meno rispetto al gas 

nobile Neon (1s2 2s2 p6 )  tenderà o ad acquistare un elettrone 

oppure a condividerne il suo con un altro

Na 1s2 2s2 p6  3s1 un elettrone in più rispetto gas nobile Neon

forte tendenza a perdere due elettroni ; trasformandosi in 

catione 

O      1s2 2s2 p4 ha due elettroni in meno rispetto al gas nobile 

Neon   tenderà o ad acquistare due elettroni oppure a 

condividerne due. 



Cl      1s2 2s2 p6 3s2 p5  ha un solo elettrone in meno rispetto 

al gas nobile Argon (1s2 2s2 p6 3s2 p6 )  tenderà o ad 

acquistare un elettrone (ione positivo monovalente) oppure 

a condividerne il suo con un altro

C   1s2 2s2 p2     gli mancano 4 elettroni per raggiungere la 

configurazione del gas nobile che lo segue il neon quindi 

condivisione di quattro elettroni con altri atomi  



Covalente puro

(apolare)

indica il potere di attrazione di un atomo nei confronti degli elettroni del legame 

con un altro atomo (scala di Pauling, definito una scala arbitraria assegnando il valore 

minimo (0,7) al francio e massimo (4) al fluoro). Dipende dall’affinità elettronica e dall’ 

energia di ionizzazione 

Legame covalente polare: si forma tra atomi diversi con differente 

elettronegatività 



Raggio atomico nella tavola periodica



L'affinità elettronica viene definita come l'energia, espressa in Kcal/mol (o 

KJ/mol), liberata da una mole di atomi neutri allo stato gassoso quando si 

trasforma in una mole di anioni monovalenti.

Atomo + elettrone- → Atomo- + A.E. 

A.E. = affinità elettronica

Andamento dell'affinita' elettronica nella tavola periodica 

Associabile alle dimensioni dell'atomo: è tanto maggiore quanto più piccolo è il volume

atomico. Infatti più piccolo è un atomo, tanto più vicino al nucleo si collocherà l'elettrone

acquistato, liberando maggiori quantità di energia.

Pertanto: l'affinità elettronica aumenta dal basso verso l'alto in un gruppo e da

sinistra a destra in un periodo.



Energia, espressa in Kcal/mol (o KJ/mol), necessaria ad una mole di atomi allo stato 

gassoso per trasformarla in una mole di cationi monovalenti. 

Energia di ionizzazione

L'atomo che perde l'elettrone, mantiene inalterato il numero di protoni del nucleo e 

assume una carica positiva. Si forma uno ione positivo, o catione. 

Atomo + E.I. → Atomo+ + elettrone-

Andamento dell’energia di ionizzazione nella tavola periodica 

l‘energia di ionizzazione aumenta dal basso verso l'alto in un gruppo e da 

sinistra a destra in un periodo.



L'elettronegatività aumenta dal basso verso l'alto nei gruppi e da sinistra a 

destra in un periodo. Per questo motivo gli elementi più elettronegativi si trovano 

a destra in alto e quelli meno elettronegativi in basso a sinistra

Quanto maggiore è la differenza di elettronegatività fra i due atomi che formano il 

legame, tanto più elevata è la polarità del legame. Quando la differenza di 

elettronegatività fra i due elementi che intendono legarsi è superiore a 1.9, 

avviene un trasferimento di elettroni dall'atomo meno elettronegativo all'atomo più 

elettronegativo. Si realizza in questo caso un legame ionico.





il momento dipolare di un simile dipolo viene definito dal prodotto della carica 

elettrica δ positiva o negativa per la distanza r dei centri delle due cariche elettriche 

e cioè:

momento dipolare o dipolo elettrico  = m = δ x r (debye, D) 

momento di dipolo, è una grandezza vettoriale con verso diretto verso il polo 

negativo



Il momento dipolare totale è uguale alla somma vettoriale dei momenti dipolari 

dei singoli legami

m=1.85D







Uno speciale legame covalente: il legame coordinativo o dativo

Si forma quando la coppia di elettroni di legame proviene da uno solo dei due atomi

o tra due atomi stessa molecola o tra atomo e catione (H+)  

atomo donatore ed atomo accettore 

Atomo donatore deve avere ancora una coppia di elettroni non di legame in uno                        

stesso orbitale («lone pair» o doppietto solitario ) e l’accettore deve avere un 

orbitale vuoto

Anidride solforica 

Un orbitale p rimane così vuoto, 

è può accettare la coppia di 

elettroni dallo zolfo 

[Ne] 3s² 3p⁴



Cl [Ne] 3s2 3p5

N 1s2 2s2 2p3 Ione ammonio

7 protoni nucleo N, 4 protoni per H

10 elettroni nei livelli esterni- carica + 





Legame ionico: forza di attrazione elettrostatica che si stabilisce tra due ioni 

di carica opposta.

•Il legame ionico si forma tra atomi o gruppi di atomi tra i quali sia avvenuto uno scambio 

di elettroni: l’atomo o il gruppo atomico che cede elettroni si trasforma in ione positivo 

(catione), l’atomo o il gruppo atomico che acquista elettroni si trasforma in ione negativo 

(anione).

•Questo legame comporta una forte interazione attrattiva elettrostatica e si definisce 

ionico perché l’attrazione riguarda ioni di segno opposto, che si formano a partire da 

atomi neutri di elementi diversi con elettronegatività differente



Poichè un campione massivo di materia è elettricamente neutro, i composti 

contenenti ioni, contengono sempre sia cationi che anioni, in modo da neutralizzare 

la carica complessiva

I composti ionici sono tenuti insieme da forze elettrostatiche tra gli ioni di carica 

opposta (legami ionici) 



Formule dei composti ionici (formule minime)

Riporta sia l’anione che il catione, e mostra il rapporto minimo tra i due, secondo 

il principio della elettroneutralità (la carica positiva totale dei cationi deve essere 

uguale alla carica negativa totale degli anioni). Nella formula il catione viene indicato 

prima dell’anione

Esempi   NaCl

BaCl2

AlCl



Distanza (lunghezza) di legame

• Tanti più elettroni partecipano al legame, tanto minore

• Al diminuire della distanza di legame, aumenta energia di legame

• Dipende anche dalla natura degli atomi 

• Unità di misura: angstrom (Å) 10 -10 m 





Energia di legame 

Legame - maggiore stabilità energetica (il contenuto energetico del composto finale è inferiore a quello

complessivo degli atomi di partenza)

Legame- liberazione di energia (energia di legame - kJ * mol-1) uguale e di segno opposto a quella

necessaria a rompere il legame

Tanto più alta, tanto più stabile il legame

Molecole biatomiche 
Molecola Energia di dissociazione
H2 104 kcal mol-1

HF 135 kcal mol-1

HCl 103 kcal mol-1

HBr 87 kcal mol-1

HI 71 kcal mol-1

F2 38 kcal mol-1

Cl2 58 kcal mol-1

Br2 46 kcal mol-1

I2 36 kcal mol-1

N2 225 kcal mol-1

O2 118 kcal mol-1

Li2 26 kcal mol-1



Molecole poliatomiche che contengono più legami A-B  

H2O → HO + H

HO → O + H

legame O-H: le due energie di dissociazione sono 

diverse

Si  definisce una energia di legame media 

Energie medie di legame
Legame Energia
H-H 104 kcal mol-1

C-H 99 kcal mol-1

N-H 84 kcal mol-1

S-H 88 kcal mol-1

C-C 79 kcal mol-1

C=C 141 kcal mol-1

C≡C 150 kcal mol-1

C≡N 161 kcal mol-1

C=O 160 kcal mol-1

O-H 110 kcal mol-1

N≡N 170 kcal mol-1



Legami deboli o Forze intermolecolari

•I legami deboli includono le interazioni tra molecole o molecole-ioni 

• legami intermolecolari hanno una forza nettamente inferiore rispetto a quella dei 

legami interatomici; scisse per innalzamento della temperatura (0.05 e 40 kJ/mol)

•interazioni dipolo/dipolo:

tra le estremità opposte delle

molecole polari (forze di

orientamento o di Keesom)

•interazioni dipolo/dipolo

indotto: tra molecole con

dipolo permanente che

inducono la formazione di

dipoli. (forze di Debye)

• Forze di London o dipolo

istantaneo: interazioni tra

molecole non polari, dovute a

dipoli istantanei



H2O                       O2



Legame idrogeno

Il legame a idrogeno o ponte a idrogeno è un caso particolare di forza

intermolecolare in cui è implicato un atomo di idrogeno coinvolto in un legame

covalente con elementi molto elettronegativi (come fluoro (F), ossigeno (O), azoto

(N)),i quali attraggono a sé gli elettroni di valenza, acquisendo una parziale carica

negativa (δ-) lasciando l'idrogeno con una parziale carica positiva (δ+). Il legame

a idrogeno si forma quando la parziale carica positiva dell'idrogeno viene in

contatto con un doppietto elettronico di un elemento fortemente elettronegativo

(fluoro, ossigeno o azoto), il quale lega l'H (che viene definito accettore, invece

l'elemento dove è legato l'H viene definito donatore)

Acqua, ammoniaca, fluoruro di idrogeno

Energia di legame (20-50 kJ/mol) superiore a 

quella 

delle altre forze intermolecolari

E’ un legame altamente direzionale, atomi devono 

essere allineati lungo lo stesso asse



Proprietà fisiche delle sostanze che possono formare legami idrogeno

Mantiene le molecole interessate più distanti fra loro rispetto agli altri tipi di legami-

densità. 

Allo stato solido una molecola d'acqua è legata con legame idrogeno ad altre 

quattro molecole, allo stato liquido questa struttura viene demolita e le molecole non 

sono più costrette in una struttura espansa come quella del solido, è per questo che 

il ghiaccio è meno denso dell'acqua, la temperatura infatti induce la rottura di alcuni 

legami idrogeno presenti nel ghiaccio e ciò permette alle molecole di compattarsi

Legami idrogeno tra ammoniaca e acqua



La forza del legame H cresce al crescere dell’elettronegatività 

dell’atomo a cui legato l’H 

H2S ˂ NH4 ˂H2O ˂HF



Interazioni ione-dipolo

Tra le cariche unitarie di uno ione e la frazione di

carica di segno opposto di un dipolo (tra 5 e 60

kJ/mol)

Solvatazione o idratazione dello ione







Stato gassoso: movimento disordinato delle 
molecole con elevata energia cinetica
• Non hanno forma
• Possono espandersi
• Possono essere compressi 
• Sono completamente miscibili

Stato liquido: stato intermedio. Le molecole sono 
più vicine, meno libere di muoversi, ma ancora 
disordinate



Stato solido: energia cinetica non prevale sulle forze di 

interazione intermolecolare. Non libertà di movimento 

ma solo possibilità di oscillazioni intorno ad una 

posizione di equilibrio (moti vibrazionali). Molecole 

occupano posizioni stabili e regolari. 



• ionici 
• molecolari
• covalenti
• covalenti metallici

Particelle (atomi, molecole o ioni) si presentano in una

distribuzione regolare e periodica che può essere descritta

con un modello geometrico regolare a reticolo formato da un

insieme di punti detti nodi che sono le stesse particelle del

solido

Normalmente i solidi hanno una struttura interna ordinata

(STRUTTURA CRISTALLINA) Esistono anche solidi che

non hanno una struttura cristallina: sono detti solidi-

amorfi



Unità strutturale ripetitiva nelle 3 

dimensioni : cella elementare



Duri e fragili , si sfaldano se colpiti lungo un piano

Punti di fusione elevati

Solubili in acqua 

IONICI



Covalenti molecolari

Sono costituiti da singole molecole mono- o poliatomiche ( I2, H2, O2, CO2 ,

H2O e gran parte dei composti organici) tenute assieme nel reticolo cristallino

dalle forze di van der Waals.

Le energie intermolecolari di natura attrattiva nei cristalli molecolari sono comprese fra

10-70 kJ/mol, energie molto inferiori a quella dei legami chimici (200-1000 kJ/mol)

I cristalli molecolari sono molto teneri, hanno basse temperature di fusione (< 400 °C

o decompongono prima di fondere) e sono molto volatili



Covalenti (macromolecolari) 
Atomi nel cristallo sono tutti direttamente legati tramite legami di natura covalente, di

modo che nel cristallo non sono individuabili singole molecole (il cristallo può essere

visto come un’unica macromolecola)

L’energia dei legami nei cristalli covalenti è molto elevata, simile a quella dei legami

covalenti.

Diamante, duro e alto fondente (4100 °C)

Ogni atomo di C lega covalentemente ai 4 atomi di C posti ai vertici di un tetraedro al

cui centro c’è l’atomo in questione

La distanza C-C, (154,45 pm) è molto vicina a quella dei legami semplici C-C degli

idrocarburi saturi (154,1 pm)



Struttura della grafite

Aspetti strutturali tipici dei cristalli covalenti e altri tipici dei cristalli molecolari: sono 

costituiti da strati di atomi legati tra loro covalentemente (come nei cristalli covalenti) 

ma i cui singoli strati sono trattenuti tra loro solo dalle forze di van der Waals (come tra 

le molecole nei cristalli molecolari)

Ogni atomo di C è legato covalentemente solo ad altri 3, realizzando strutture planari 

costituite da anelli esagonali condensati



Fullerene

Grafene

Strato monoatomico di atomi di carbonio (avente cioè uno spessore equivalente alle 

dimensioni di un solo atomo). Ha la resistenza meccanica del diamante e la 

flessibilità della plastica



Metalllici

Tranne Hg, tutti i metalli solidi a T ambiente

Reticolo compatto di cationi (+) metalli 

elettroni di legame + esterni delocalizzati (legame 

metallico)- poco attratti dai cationi- buona conduzione 

elettrica e termica



I gas ideali

Temperatura, Volume, Pressione

•pascal (Pa), nel Sistema internazionale, 1 newton su metro quadrato (1 N/m²) o 

kg·m−1·s−2.

•bar (105 Pa = 10 N/cm²) (sono di larga diffusione anche alcuni dei sottomultipli 

del bar, in particolare il millibar e il microbar).

•Torr (mm Hg), pressione esercitata da una colonna di mercurio alta 1 mm (133,3 

Pa)

•atmosfera (atm), approssimativamente pari alla pressione esercitata 

dall'atmosfera terrestre al livello del mare (101325 Pa = 760mmHg = 760 torr)

•chilogrammo forza (kgf), al cm² o al m².



Legge di Boyle (trasformazioni isoterme) 

PV= costante

PiVi=PfVf



Prima legge di Gay-Lussac (trasformazioni isobare)

V/t = costante

Vi/Ti=Vf/Tf



Seconda legge di Gay-Lussac (trasformazioni isocore) 

P/t = costante

Pi/Ti=Pf/Tf



Equazione di stato dei gas perfetti (legge universale dei gas)  

P·V = n· R· T

R = costante universale dei gas 



La mole 



Massa atomica relativa ed assoluta

• Massa atomica assoluta (espressa in unità di misura standard)-
uguale (idrogeno) o multipla di circa 10-27 Kg 

• Unità di misura di massa atomica unificata (u.m.a).-

1 uma è la massa equivalente alla dodicesima parte della massa 
del nucleo del 12C

• Difetto di massa (differenza tra la somma delle masse dei 
protoni e neutroni e la massa effettiva del nucleo) 

• Unità di massa atomica relativa: rapporto tra unità di massa 
atomica assoluta e 1 uma

• Massa atomica relativa= massa atomica assoluta/ 1,660538* 
10-27 ( peso atomico relativo o o peso atomico)



1 mole = 6,022 *1023  particelle (atomi o molecole) N0  numero di Avogadro 




