
1. Atomi, ioni e legami chimici
Riprendendo l’antica idea del filosofo greco
Democrito, i chimici del 1700 e del 1800 (tra i
più importanti Lavoisier, Avogadro, Cannizzaro)
hanno confermato la teoria atomica della
materia. 

La materia, ossia tutto ciò che occupa spazio, è
costituita da minuscole particelle elementari
chiamate atomi. 

Gli atomi sono così piccoli da essere
invisibili; possiamo immaginarli come
sferette con un diametro di circa un
decimilionesimo di millimetro. 

Anche se piccolissimi, gli atomi sono
composti da tre tipi di particelle, dette
particelle subatomiche: protoni,
neutroni, elettroni. 

Protoni e neutroni formano la parte
centrale, o nucleo dell’atomo; gli
elettroni si muovono incessantemente
attorno al nucleo, su orbite poste a
varia distanza. 

Protoni e neutroni hanno una massa
circa 2000 volte maggiore di quella
degli elettroni: tutto il peso di un
atomo è dunque concentrato nel suo
nucleo. Gli elettroni orbitano a
considerevole distanza, in proporzione alla
dimensione del nucleo: se immaginiamo il
nucleo atomico grande come una mela, per
rispettare le proporzioni tra le particelle
dovremo porre gli elettroni a una distanza di
circa 10 km. Dunque potete immaginare
l’atomo come un piccolissimo nucleo pesante
attorno al quale è localizzata una “nube” di
elettroni rotanti. 

Gli ioni 
Protoni ed elettroni sono dotati di carica elettrica:
positiva per i primi, negativa per i secondi. 

Concetti chimici di base
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Normalmente un atomo ha lo stesso numero di
protoni e di elettroni, cioè è neutro. 

In opportune condizioni, un atomo può perdere
o acquistare uno o più elettroni trasformandosi
così in ione, cioè in atomo non più neutro. Si
parla di ione positivo quando l’atomo ha ceduto
uno o più elettroni, di ione negativo quando ha
acquistato uno o più elettroni (Figura 1).

Ionizzazione dell’atomo

Legami chimici 
Atomi e ioni possono unirsi gli uni con gli altri
attraverso forze elettriche dette legami chimici:
è così che si forma la grande varietà di sostanze
presenti in natura. Si distinguono due tipi
principali di legami chimici: ionico e covalente. 

Nel legame ionico un atomo cede uno o più
elettroni a un altro atomo vicino. Il primo atomo
diventa così uno ione positivo mentre il secondo
diventa uno ione negativo. Poiché tra due
cariche elettriche di segno opposto esiste una
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forza di attrazione, i due ioni si attraggono l’uno
verso l’altro formando un legame ionico (Figura
2a). 

Legame ionico.

Nel legame covalente, invece, due atomi
condividono uno o più elettroni esterni. In
questo tipo di legame gli atomi risultano così
“saldati” tramite elettroni che orbitano intorno
a entrambi i nuclei (Figura 2b).

Legame covalente.
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2. Elementi e composti
L’unione di due o più atomi attraverso i legami
chimici forma le molecole. Per esempio, due
atomi di idrogeno uniti ad un atomo di ossigeno
formano una molecola d’acqua indicata dalla
formula H2O.

Ogni formula chimica indica la proporzione tra
i diversi tipi di atomi presenti nella sostanza.

Nel cloruro di sodio (NaCl) la formula chimica
indica che per ogni atomo di sodio (Na) è
presente un atomo di cloro (Cl). In questo caso
però la sostanza è formata da ioni cloro (Cl-) e
ioni sodio (Na+) impacchettati tra loro, a formare
un solido reticolo di particelle legate da legami
ionici.  

Abbiamo citato atomi di idrogeno, ossigeno,
sodio, cloro. Esistono infatti diversi tipi di atomi. 

Ciò che distingue un tipo di atomo dall’altro è il
numero di protoni nel nucleo (detto numero
atomico). 

L’idrogeno, per esempio, ha un solo protone;
l’ossigeno ne ha 8; l’azoto 7; il ferro 26. L’atomo
di idrogeno è dunque il più piccolo e leggero
(Figura 3). Oggi si conoscono circa un centinaio
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di diversi tipi di atomo, chiamati elementi,
elencati nella tavola periodica degli elementi,
ideata dal chimico russo Mendeleev (Figura 4).
Ogni elemento è rappresentato in una casellina
con un simbolo, formato da una o due lettere.

Nelle comuni tavole periodiche vengono date
anche altre informazioni; per esempio viene
descritta la struttura elettronica, ossia come
sono disposti gli elettroni nelle varie orbite
(dette orbitali) intorno ai nuclei.

Nella tavola tutti gli elementi sono ordinati in
righe e colonne (chiamate rispettivamente
periodi e gruppi) in base alla loro struttura
atomica. 

Nella prima colonna a sinistra (primo gruppo),
troviamo l’idrogeno, il litio, il sodio e così via.
Tutti questi elementi hanno in comune una forte
tendenza a cedere un elettrone esterno,
trasformandosi così in ioni positivi. Dall’altra
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parte della tavola, nella colonna dell’ossigeno o
del fluoro, troviamo invece gli elementi con la
tendenza opposta, cioè a ricevere un elettrone,
formando così ioni negativi. I primi elementi
sono chiamati metalli, i secondi non metalli. Il
litio (Li), il sodio (Na), il potassio (K) sono metalli;
l’ossigeno (O), il cloro (Cl) e lo zolfo (S) non
metalli. 

Data la tendenza opposta di metalli e non
metalli a cedere e acquistare elettroni, esiste tra
loro una certa affinità a legarsi formando delle
molecole. 

Quando atomi di elementi diversi si legano tra
loro si parla di composti. 

Sono composti l’acqua, formata da molecole di
H2O; l’anidride carbonica, formata da molecole
di CO2; il metano, formato da molecole di CH4.
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3. Le reazioni chimiche
I composti risultano più stabili dei singoli
elementi. A volte le reazioni tra vari elementi (o
tra diversi composti) avvengono naturalmente;
altre volte possono invece essere provocate. 

In una reazione chimica due o più sostanze
(dette reagenti) si trasformano in una o più
sostanze diverse (dette prodotti).

Un esempio di reazione chimica è la
combustione dello zucchero, introdotto
nell’organismo con gli alimenti, ad opera
dell’ossigeno, introdotto nell’organismo con la
respirazione:

C6H12O6 + O2 = 6 H2O  + CO2
zucchero      ossigeno       acqua       anidride

carbonica

Nella formula di reazione vengono indicate 6
molecole d’acqua per “bilanciare” i prodotti con
i reagenti. Poiché in natura nulla si crea e nulla si
distrugge, la quantità di materia iniziale è
uguale a quella finale. 

Anche la combustione del legno è un comune
esempio di reazione tra sostanze: le molecole
del legno reagiscono con l’ossigeno,
trasformandosi in anidride carbonica e in
“cenere”.

Tutti i composti chimici si dividono in quattro
grandi categorie: ossidi, idrossidi, acidi e sali.

Gli ossidi
Gli ossidi sono composti formati da:

• un metallo + ossigeno (ossidi basici); 
• un non metallo + ossigeno (ossidi acidi,

chiamati anche anidridi).

Esempi di ossidi basici sono: l’ossido di sodio
(Na2O, formato dalla reazione 2 Na + O);
l’ossido di calcio (CaO, formato dalla reazione
Ca + O); gli ossidi di ferro (FeO, Fe2O3). 
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Esempi di anidridi (ossidi acidi) sono: anidride
carbonica (CO2); anidride solforosa e solforica
(SO2, SO3); i vari ossidi d’azoto (NO, NO2 ecc.).

Gli idrossidi
Facendo reagire un ossido basico con l’acqua si
ottengono gli idrossidi o basi.

Esempi di idrossidi sono: NaOH (idrossido di
sodio), che si ottiene dalla reazione:
Na2O + H2O;
2Fe(OH)3 (idrossido di ferro), che si ottiene dalla
reazione: 
Fe2O3 + 3H2O.

Gli acidi
Facendo reagire un ossido acido (anidride) con
l’acqua si ottengono gli acidi, sostanze con un
tipico potere corrosivo. 

Esempi di acidi sono:
H2CO3 (acido carbonico), che si ottiene dalla
reazione CO2 + H2O; H2SO4 (acido solforico),
che si ottiene dalla reazione SO4 + H2O.

Alcuni tipi di acidi derivano dall’unione tra un
non metallo e l’idrogeno; per esempio HCl
(acido cloridrico), HF (acido fluoridrico). Questi
composti sono detti idracidi.

I sali
Unendo, infine, un acido con un idrossido, si
ottiene un sale. 

I sali risultano così sempre formati dall’unione
di un metallo e un non metallo, più
eventualmente ossigeno o idrogeno. 

Esempi di sali sono:
NaCl (cloruro di sodio), derivato dalla reazione:
NaOH + HCl = NaCl + H2O 
CaCO3 (carbonato di calcio), derivato dalla
reazione: Ca(OH)2 + H2CO3.

4. Stati di aggregazione della materia
È esperienza comune il fatto che la materia può
presentarsi in tre stati di aggregazione diversi:
solido, liquido e gassoso. Questi tre stati hanno
un ben preciso significato a livello atomico-
molecolare; riflettono cioè la diversa forza con
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cui le molecole sono legate tra loro (Figura 5). 

Nei solidi le molecole (o gli atomi) sono legate
saldamente tra loro, in posizioni fisse, “rigide”. 

Esse non si possono dunque spostare: da ciò
discendono le caratteristiche dei solidi: forma e
volume proprio.

Nei liquidi le molecole sono invece legate più
debolmente, in modo più precario. 

Esse hanno cioè una certa libertà di movimento,
e sono mediamente più lontane tra loro. Da ciò
consegue che i liquidi hanno un volume proprio,
ma non una forma propria. 

Nei gas le molecole sono libere di muoversi.
Non essendo legate tra loro, occupano tutto lo
spazio a disposizione.

I gas non hanno dunque né volume né forma
propria. Se un gas, racchiuso in una bottiglia,
viene liberato in una stanza, esso si espande
fino ad occuparne tutto il volume. Le molecole
si allontanano e la materia è più rarefatta. 

I legami che tengono unite le molecole nei
solidi, liquidi e gas si chiamano forze di
coesione. 

Anche queste forze, più deboli dei legami
chimici tra gli atomi, sono di natura elettrica. 
Nei solidi le forze di coesione sono maggiori
rispetto ai liquidi, e nei liquidi sono maggiori
rispetto ai gas. 
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Passaggi di stato
Quando si aumenta la temperatura di una

sostanza, si fornisce energia, sotto forma di
calore, alle sue singole molecole. Le molecole
vengono cioè messe in uno stato di maggiore
agitazione, di vibrazione più intensa; in questo
modo le forze di coesione vengono “allentate”.
La vibrazione delle molecole può arrivare a
essere così intensa da vincere le forze di
coesione: si verifica così un passaggio di stato. 

Nel passaggio dallo stato solido a quello
liquido, e da quello liquido a quello gassoso, le
forze di coesione si indeboliscono e le molecole
si allontanano tra loro, acquistando maggiore
libertà (Figura 6).

Il più comune e noto esempio è quello
dell’acqua. A bassa temperatura (sotto lo zero)
l’acqua è un solido con forma e volume proprio
(ghiaccio). Non appena si somministra calore e
la temperatura si alza, l’acqua passa allo stato
liquido e, a una determinata temperatura, si
trasforma in gas (vapore acqueo). Viceversa,
quando la temperatura si abbassa, le forze di
coesione tornano a prevalere sul moto di
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agitazione molecolare: allora dallo stato gassoso
si passa a quello liquido e, infine, a quello
solido.

Le temperature di passaggio dallo stato solido a
quello liquido e dallo stato liquido a quello
gassoso sono caratteristiche per ogni sostanza. 

La prima viene chiamata punto di fusione (o,
all’inverso, di solidificazione); la seconda
punto di ebollizione (o, all’inverso, di
liquefazione).

Le temperature di liquefazione e di ebollizione
variano a seconda della pressione: 

maggiore è la pressione, più alta è la
temperatura di liquefazione e di ebollizione. 

L’acqua, per esempio, bolle a temperatura
maggiore di 100 °C, quando viene messa nella
pentola a pressione, dove la pressione è
maggiore di quella atmosferica; mentre in alta
montagna, a causa della minore pressione
atmosferica, bolle a temperatura più bassa.

5. Sostanze pure
Dal modo in cui i circa 100 elementi chimici si
combinano tra loro, si possono distinguere due
tipi di sostanze: sostanze pure e miscugli. Le
sostanze pure si dividono a loro volta in
elementi e composti.

Si parla di elemento quando una sostanza pura
è costituita da atomi di una sola specie chimica.

L’ossigeno, l’azoto, l’elio, il rame, il ferro,
l’alluminio, il mercurio sono esempi di sostanze
pure formate da un solo elemento. Le prime tre
di queste sostanze sono dei gas; la quarta, la
quinta e la sesta dei solidi; l’ultima è un liquido
molto denso (a temperatura e pressione
ambiente, naturalmente!). 
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Gli atomi di differenti elementi possono
combinarsi, come abbiamo visto, a formare dei
composti.

Anche i composti sono sostanze pure: per
esempio, l’acqua (H2O); l’anidride carbonica
(CO2); il metano (CH4); il sale da cucina (NaCl); il
quarzo (SiO2).

In una sostanza pura composta i diversi
elementi sono presenti solo in determinate e
precise proporzioni: nel metano, ad esempio,
per ogni atomo di carbonio vi sono 4 atomi di
idrogeno (Figura 7). 

Ciò si spiega col fatto che le unità di base dei
composti sono molecole, formate da atomi
diversi legati in proporzioni intere. 

I diversi elementi delle sostanze pure
composte non possono essere separati con
facilità, per esempio utilizzando dei metodi
meccanici (come l’evaporazione, lo scuotimento,
la filtrazione ecc.). Per ottenere una separazione
degli elementi di un composto occorre adottare
un “metodo chimico”; per esempio far reagire il
composto con un’altra sostanza.
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6. Miscugli
I miscugli sono tutte le sostanze ottenute
mescolando insieme sostanze pure, senza che vi
sia una reazione chimica; senza cioè che si
formino altri tipi di sostanze.

Potete per esempio mescolare l’ossigeno con
l’anidride carbonica e l’azoto; oppure il ferro
con il carbonio. Otterrete dei miscugli. Si
possono ottenere miscugli di soli gas (l’aria ne è
un esempio); ma anche di gas e liquidi (per
esempio l’anidride carbonica in acqua, che
forma l’acqua “gassata”); o anche di solidi in
liquidi (l’acqua torbida contenente fango e
sabbia); e addirittura di solidi in gas (i fumi o le
grandi nubi di alcune emissioni vulcaniche). 

I miscugli a loro volta si dividono in miscugli
omogenei (detti soluzioni) e miscugli eterogenei. 

Nelle soluzioni le diverse sostanze vengono
mescolate così bene da formare un insieme
completamente “omogeneo”, dove cioè non si
distinguono più le singole sostanze. Un esempio
di soluzione è l’aria che respiriamo, formata da
un miscuglio omogeneo di ossigeno, azoto e
piccole quantità di altri gas.
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Potete ottenere voi stessi un esempio di
miscuglio omogeneo sciogliendo dello zucchero
nell’acqua.

Un miscuglio eterogeneo è invece formato
da sostanze che non si mescolano mai
completamente: per esempio l’acqua “torbida”
di un fiume è un miscuglio eterogeneo di acqua,
fango e sabbia. 

Se mescolate in un recipiente acqua e olio,
potete ottenere un altro miscuglio eterogeneo.

Il “fumo” di un camino e di una sigaretta è
invece un esempio di miscuglio eterogeneo di
un gas (aria) con particelle solide finissime
(fuliggini). 

In un miscuglio eterogeneo le sostanze pure
possono essere mescolate in qualsiasi
proporzione. Per separare i diversi componenti,
al contrario delle sostanze pure, può bastare un
semplice metodo fisico. Per separare il sale
dall’acqua si può far evaporare l’acqua. Per
separare il fango e la sabbia dall’acqua torbida,
è sufficiente setacciare e filtrare il miscuglio. 

Una differenza importante tra miscugli e
sostanze pure è che i primi non hanno un punto
di fusione ed ebollizione fisso e stabile, al
contrario delle seconde.
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