ATOMO

E la piu piccola parte della materia che mantiene le
proprieta chimiche del materiale che va a costituire.

E costituito da particelle pesanti (protoni e neutroni) e¢ da
particelle di massa quasi trascurabile, gli elettroni.

La massa di un elettrone ¢ circa 2000 volte piu piccola di
quella di un protone o un neutrone (= 10 g).

Pertanto, la massa della materia ¢ dovuta alla presenza di
protoni € neutroni nell’atomo mentre 1l volume della materia ¢
dovuto essenzialmente alla presenza degli elettroni.

Infatti, le particelle pesanti (protoni € neutroni) si trovano in
una zona centrale dell’atomo denominato nucleo mentre gli
elettroni vanno ad occupare lo spazio intorno ad esso.
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Le particelle sub-atomiche si1 differenziano anche per la

loro carica:
Protoni: carica positiva
Elettroni:  carica negativa

Neutroni:  particelle neutre

I neutroni hanno la proprieta di bilanciare la forte
repulsione elettrostatica che s1 verifica tra 1 protoni di
un atomo, visto che essi s1 trovano nello spazio
nucleare, molto piu ristretto rispetto a quello a
disposizione degli elettroni.
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[ proton1 hanno invece la proprieta di “trattenere”

all’interno di un atomo, 1 propri elettron1 mediante
attrazione elettrostatica.



Numero atomico

I1 numero atomico di un elemento € un
numero intero che indica 1l numero di
protoni presenti nel nucleo.

Nel caso di un atomo neutro esso rappresenta
anche 1l numero di elettron1 posseduti dall’atomo.

Il numero atomico i1dentifica
univocamente un elemento.

Non esistono due elementi diversi con 1o
stesso numero atomico.



S1 indica con la lettera Z



Numero di massa

Il numero di massa di un elemento € un
numero intero che indica 1l totale del
numero di protoni € di neutroni presenti nel
nucleo.

Possono esistere due elementi diversi
(diverso Z) con lo stesso numero di
massa 1n quanto presenteranno un
diverso contenuto di neutroni.



Il numero di massa si1 indica
con la lettera A.

Gl1 element1 vengono 1dentificati con un
stmbolo costituito da al massimo di due
lettere di cui la prima ¢ scritta sempre 1n
maiuscolo ¢ la seconda (se presente) sempre
in minuscolo. Z ed A vengono
eventualmente riportati nel
simbolo dell’elemento rispettivamente come
pedice e apice alla sinistra del simbolo.
Elemento: 1drogeno; Z =1, A =1 1



Elemento: ossigeno; Z =8, A =16



Isotopi

Esistono atomi dello stesso elemento (stesso Z) ma con
diverso contenuto di neutroni (diverso A). Tali atomi
vengono definiti 1sotopi.

Gli 1sotop1 hanno quindi stesso numero atomico ma
diverso numero di massa.

Isotop1 dell’1idrogeno (Z = 1)
'H ‘H °H
1 1 1
Idrogeno (A =1) Deuterio (A =2) tritio (A = 3)
(un neutrone) (due neutroni)



Pes1 Atomici
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Il peso atomico assoluto (p.a.a.) indica 1l peso 1n
grammi d1 un atomo dell’elemento considerato.

Il peso molecolare assoluto (p.m.a.) indica 1l

| peso 1n

grammi di una molecola del composto considerato

Essi (p.a.a. € p.m.a.) sono troppo piccoli per
essere determinati sperimentalmente.
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Sono stati introdotti 1 concetti di:

* Peso atomico relativo (p.a.r.)

* Peso molecolare relativo (p.m.r.)

Il peso atomico relativo (p.a.r.) ed 1l peso
molecolare relativo (p.m.r.) vengono riferit1 alla
unita di1 massa atomica di riferimento (u.m.a.).

| u.m.a. corrisponde alla massa della dodicesima
parte della massa dell’isotopo 12 del carbonio (**C).

Corrisponde a 1,6605 « 10** g
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Il peso atomico relativo (p.a.r.) ed 1l peso
molecolare relativo (p.m.r.) sono numeri che
indicano quante volte un atomo o una molecola
sono piu pesanti dell’unita di massa di riferimento.
Il peso atomico relativo non ¢ mai un
numero intero. Ci10 € dovuto alla presenza
degli 1sotop1 natural.

Esempi
Cloro (Cl) Z=17 p.ar.=35,453
35 37



Cl

17

77,4 %

—

17
22,6
%
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Il peso molecolare relativo s1 puo calcolare dalla
formula molecolare, sommando 1 pesi atomici
degli elementi che compongono la molecola.

Cloruro di1 sodio (NaCl)
1 atomo disodio (Na) 123 =23
1 atomo di1 cloro (CI) 1355 =35,5
Totale = 58.5
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Glucosio (CcH20¢)
6 atomu di1 carbonio (C) 612 =72
12 atomi di idrogeno (H) 121 =12
6 atomi di ossigeno (O) 616 =96
Totale = 180
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Struttura elettronica degli atomai

Gl elettron1 posseduti da un atomo tendono ad
occupare lo spazio intorno al nucleo e s1 dispongono
secondo 1l loro contenuto energetico.

In particolare, essi s1 dispongono secondo livelli
energetici che corrispondono a zone d1 spazio 1n cui
€ss1 S1 muovono.

Il numero massimo di elettroni che sono contenuti 1in un
livello energetico ¢ dato dalla relazione:

2n°
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Dove n corrisponde ad un numero intero che i1dentifica il

livello energetico (numero quantico principale).
Livello n. elettroni nel livello

1 2

2 3
3 18
4 32

Ogni livello energetico € a sua volta
suddiviso 1n sottolivell:.
Il numero di sottolivelli per ogni livello
energetico ¢ pari al numero che lo 1dentifica.

Livello Sottolivelli
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1 Un tipo
2 Due tip1
3 Tre tip1

In ogni livello 1l sottolivello a piu bassa
energia viene definito s, quello successivo p,
quindi d, po1 f. Essi corrispondono a zone di

spazio con forme definite.

Tal1 zone di spazio vengono definite orbitali atomici.
Il numero di1 orbitali atomici per ogni
sottolivello sono 1 seguenti:



Sottolivello
S

= 0. O

n.
1
3
5

7

orbitali
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Teoria degh orbitali

« Lo spazio imtorno al nucleo mn cui ¢
possibile trovare con la massima
probabilita gli elettron1 viene chiamato
orbitale.

orbitale nucleo

> @¢——
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Caratteristiche degli orbitali (1)

* Maggiore ¢ la distanza degli orbital1 dal
nucleo maggiore sara 1l loro contenuto
energetico.

1 23
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Caratteristiche degli orbitali (2)

* La forma di un orbitale dipende anche dal
suo contenuto energetico.

Orbitale di tipos  Orbaital1 di tipo p (sferico)
(perpendicolart)
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[.’orbitale 1s

 Gl1 elettroni con il piu basso contenuto

energetico
tuttr gli or
centro del

occupano ’orbitale 1s che come
bitali s ha una forma sferica. Al
la zona sferica € contenuto 1l

nucleo del

I’atomo

Orbitale 1s
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[.’orbitale 2s

o [’orbitale 2s, anch’esso sferico, siccome si
trova ad uno stato energetico superiore
rispetto all’orbitale 1s, la zona di spazio ad
esso corrispondente  avra un  raggio

maggiore.

Orbitale 2s
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Gl1 orbitali 2p

I tre orbitali 'p corrispondono a zone di spazio
costituite da due lob1 uniti per un punto nella zona
centrale. In questo punto, dove ¢ mimima Ila
probabilita di trovare gl elettroni 2p, ¢ situato il
nucleo dell’elemento. Gli1 assi passanti per ogni
orbitale di tipo p saranno dirett1 lungo 1 tre assi
cartesiani X, y € Z.

1 2py 2py 2p.



Gl1 orbital1 3s, 3p, 4s, 4p, ecc.
Avranno dimensioni sempre
maggiori

2S 3s 45
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4py
Gl1 orbitali del carbonio (Z = 6)

Is 2s 2px + 2py T 2p;,

Gl1 orbitali del carbonio
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Regole per determinare la configurazione
elettronica di un elemento

 Gli elettron1 non occupano gli orbitali in
maniera casuale, ma secondo alcune regole

1) Principio d1 Autbau
2) Principio di esclusione di Pauli

3) Regola d1 Hund



Il principio di1 Autbau
Gl elettroni occupano sempre gli orbitall
disponibili a piu bassa energia

Principio di esclusione di Pauli

 Ogni orbitale puo contenere al massimo
due elettroni, che devono avere spin
Oopposto.

Regola di Hund
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 Dat1 due o piu orbitali di uguale
energia, sistemare un elettrone in
ognuno di essi fino a che tutt1 gh

orbitali siano semi-pieni.ﬂ

principio di Autbau

* Gl elettron1 occupano sempre gli orbitali
disponibili a piu bassa energia

30
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2S
1s
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Principio di esclusione di Pauli

* Ogni orbitale puo contenere al massimo
due elettroni, che devono avere spin
Opposto.
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Regola di Hund

 Dati1 due o pwu orbitali di uguale energia,
sistemare un elettrone 1n ognuno di essi fino
a che tutt1 gli orbital1 siano semi-pieni.
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TAVOLA PERIODICA

DEGLI ELEMENTI

Gli elementi sono ordinati nella tavola periodica
secondo numero atomico crescente ed in base alle
loro proprieta chimico-fisiche che seguono un
andamento periodico.



Gli elementi con proprieta chimico-fisiche simili
sono riunitli 1 grupplt. Gli elementi appartenenti
allo steso gruppo presentano la  stessa
configurazione elettronica esterna.

La configurazione elettronica esterna di un atomo ¢
quella relativa al livello energetico piu elevato.



Zolfo (Z = 16) Conf. Elettronica 1s*2s*2p°3s°3p°
Conf. Elettronica esterna 3s°3p*

Inoltre, gli elementi nella tavola periodica vengono
classificati in periodi. Nel periodo gli elementi presentano
elettron1 p1u esterni nello stesso livello energetico.

I grupp1 vengono indicati generalmente con numeri romanit
(I, II, III, ecc.) e s1 leggono 1n verticale. I grupp1 sono 8.

I periodi vengono indicati generalmente con numer1 arabi (1,
2, 3, ecc.) e sileggono in orizzontale. I periodi sono 7.
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Element1 rappresentativi della tavola periodica

GRUPPO NOME Elementi Rappr.

I Metall1 alcalini L1, Na, K
|l Metall1 alcalino-terros1 Mg, Ca, Ba

N



1V Gruppo del carbonio  C, Si

V Gruppo dell’azoto N, P, As
VI Calcogeni O, S, Se
VII Alogeni F, Cl, Br, 1

VIII Gas nobili He, Ne, Ar
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