LEGAME CHIMICO

LEGAME CHIMICO: IONICO ETEROPOLARE
COVALENTE APOLARE
COVALENTE POLARE
COVALENTE DATIVO

METALLICO

“REGOLA DELL’ OTTETTO” (G. Lewis 1916)

Nella formazione di un legame stabile ogni atomo tende al
raggiungimento della configurazione elettronica propria dei
gas nobili con 8 e” negli orbitali s e p dello strato piu esterno

ELETTRONI DI LEGAME (o di VALENZA = VSE)

Si definiscono elettroni di legame quelli presenti sullo
strato elettronico piu esterno di un atomo nel suo stato
fondamentale.

Esempi di configurazione elettronica secondo la “notazione
di Lewis™:

°
N (1sH*2522p° ee N e(5¢ di LEGAME)

(17)Cl  (1s* 2s* 2p°)* 3s%3p°
o0
oe Cl e (7¢ di LEGAME)

(nocciolo elettronico dell’atomo)*
ENERGIA (o POTENZIALE) di IONIZZAZIONE (Ej)



(kJ/gat) o (eV)

Energia richiesta per portare un elettrone di un atomo,
isolato e nel suo stato energetico fondamentale, ad una
distanza infinita dal nucleo

A+E >A +¢

I Me —> Me ™ +¢
I Me > Me*+¢
M Me* > Me* +¢

Ei ¢ massima per i gas nobili e minima per
i metalli alcalini

E;i cresce lungo i periodi
decresce lungo 1 gruppi dei blocchi s e p

E; crescedalalll...

AFFINITA’ ELETTRONICA (E,)
(kJ/gat) o (eV)

Energia che si libera quando un elettrone si unisce
ad un atomo neutro, isolato e nel suo stato energetico
fondamentale, partendo da una distanza infinita dal nucleo

Ag t e 2> A + E;

E. cresce lungo i periodi ed ¢ massima per gli alogeni

LEGAME IONICO



(3e) Li 1s™2s' bassa E; — Li" = 1s* (He)

9¢) F 1s2s2p° altaE, — F =1s"252p° (Ne)

CATIONE (Li ')+ ANIONE (F ) = legame di natura
elettrostatica — LIF (solido ionico non molecolare)

In un solido ionico ideale la somma algebrica delle cariche
dei cationi e degli anioni ¢ uguale a zero

n+=n- —> elettroneutralita

Mg®" + 20 = MgCl,

—> composti 10NIci
AT+ 3B = ABr

n+
CATIONE: Me
Me-ne — Me™ @i’ Mg™ AT

spesso isoelettronico con il gas nobile corrispondente

ANIONE: X"
X+ne — X F,S ... )

sempre isoelettronico con il gas nobile corrispondente
ENERGIA RETICOLARE (per un composto ionico)



L’energia reticolare ¢ I’energia che si libera quando ioni
positivi e negativi, partendo da distanza infinita gli uni dagli
altri, si uniscono per formare una mole di composto ionico
cristallino.

Condizioni necessarie per la formazione di un solido 10nico:

bassa energia di atomizzazione sia per il metallo che per

il non metallo

bassa energia di ionizzazione per il metallo

elevata affinita elettronica per il non metallo

elevata energia reticolare del solido cristallino che si forma

RAGGIO IONICO (di uno ione in un reticolo cristallino)

Minima distanza dal nucleo alla quale si trova la "corteccia
elettronica" dell’ altro ione, prima che le forze repulsive tra
i due nuclei superino quelle attrattive

NUMERO DI COORDINAZIONE
(di uno ione in un reticolo cristallino)

Numero di ioni di carica opposta a diretto contatto con
lo ione considerato

Le coordinazioni piu comuni sono: lineare (2), trigonale (3),
planare quadrata e tetraedrica (4), ottaedrica (6), cubica (8)

Il raggio ionico dipende dalla natura degli ioni adiacenti
e dal numero di coordinazione dello ione stesso
LEGAME COVALENTE

9e) F (1sH)2s2p’



7/ e di valenza (1 in meno del

gas

(9 e-) F (182)2522135 nobile)
oo PP oo oo

oo - eFee = eoF—F e¢ molecoladi F,
oo PP oo | oo

legame covalente = 2 e accoppiati

LEGAME COVALENTE SEMPLICE = una coppia di e

H—O—H (H,0) Hee O ee H
o0

H—ITI—H (NHs) H ee N o0 H

H o0

H

LEGAME COVALENTE MULTIPLO (doppio e triplo)
= due o tre coppie di ¢

o0 oo o0
O =0 (0) O ., 0

( 1 J ( 1 J
N =N (N oo N\ 838 N oo

ENERGIA DI LEGAME (kJ per mole di legami)

Energia che si libera nella formazione o che si



consuma nella rottura di un legame chimico

Due atomi isolati sono quindi meno stabili, poiché
piu energetici, di due atomi legati, ad esempio,
1n una molecola biatomica

TEORIA DEL LEGAME DI VALENZA
(G. Lewis 1916, L. Pauling 1940)

La teorita del legame di valenza VBT (Valence Bond

Theory)
afferma  che...."un legame chimico si  forma
spontaneamente

tra due atomi che presentino orbitali esterni incompleti al
fine di conseguirne la saturazione"

Il legame si origina per ricoprimento di orbitali atomici di
atomi contigui, con formazione di orbitali di legame
e simultaneo accoppiamento degli spin elettronici

ORDINE DI LEGAME (L)

L = numero di coppie di elettroni in comune tra i due atomi

ORBITALE DI LEGAME a ricoprimento assiale = o

I legami semplici sono sempre legami o (forti)

ORBITALE DI LEGAME aricoprimento laterale = &

I legami multipli sono sempre costituiti da un legame ¢ e da
uno o due legami &t (deboli)
S + S = orbitale di legame
o)
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S + Py = orbitale di legame

o

. N T

Px + Px = orbitale di legame
o
I T T S e o

P2 + P; = orbitale di legame ©t
3 ® —> » o

ORBITALI IBRIDI



C (Z=6)
(1s%) 25° 2p° THATHTHYTH( )

stato fondamentale (minima energia)

2 ¢ spaiati — carbonio "bivalente" (ad es. C=0)

Non si conoscono nell’universo molecole in cui
I’atomo di carbonio sia ""bivalente""

(1s%) 2s72p° THTHTHTHT)

stato eccitato (maggiore energia ¢ massima molteplicita)

4 ¢ spaiati — carbonio "tetravalente" (CHy)

Se il C, per formare legami, utilizzasse 1 4 orbitali
parzialmente occupati, si otterrebbero molecole che
presentano legami ed angoli non equivalenti tra loro

E’ stato invece confermato sperimentalmente che il carbonio,
(ad es. nel CH,) origina 4 legami equivalenti che formano
tra

loro angoli di legame uguali

Questa geometria di legame si spiega solo ricorrendo
al concetto dell’ ibridazione degli orbitali

ORBITALI IBRIDI : orbitali ottenuti dalla combinazione di
orbitali atomici (s,p,d...) durante la formazione di un legame

IBRIDAZIONE DEL CARBONIO



25+ 2p, +2p, +2p, = 4 O.A. ibridizzabili

4 orbitali ibridi (sp°®) equivalenti ed isoenergetici

2s + due 2p = 3 O.A. ibridizzabili

\!
3 orbitali ibridi (sp®) equivalenti ed isoenergetici
+1 O.A. “puro”

2s +un2p = 2 O.A. ibridizzabili

\’
2 orbitali ibridi (sp) equivalenti ed isoenergetici
+2 O.A. “puri”

ORBITALI IBRIDI sp® sp? sp del CARBONIO

2s 2px 2py 2p,

4 sp° ) M O D

3sp2 (N OENORNO

1 orbitale atomico puro 2p

2 sp N OO0

2 orbitali atomici puri 2p




ORBITALI IBRIDI sp®d e sp’d®

S (Z=16)

(1s* 2s* 2p°) 3s° 3p*

stato fondamentale (minima energia)
(1s* 2s* 2p°) 3s° 3p°3d’

1° stato eccitato (maggiore energia)
(1s” 2s* 2p°) 3s' 3p°3d”

2° stato eccitato (maggiore energia)

Ibridizzando gli orbitali con n = 3 la zolfo genera cinque

ORBITALI IBRIDI sp°d (bipiramide trigonale es. :SF4,)
o sei ORBITALI IBRIDI sp°d® (ottaedro es. SFg),

con espansione della sua sfera di valenza e superamento
della regola dell’ottetto.

ESEMPI DI GEOMETRIE MOLECOLARI



OTTENUTE PER IBRIDAZIONE

ELETTRONEGATIVITA’



(L. Pauling 1932)

L’elettronegativita ¢ la tendenza dell’atomo ad attrarre
su di s¢ gli elettroni di un legame covalente

TABELLA DEI VALORI DI ELETTRONEGATIVITA’

(relativi al valore convenzionale 2,1 per 1’idrogeno)

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17
H

2.1

Li Be B C N O F

1.0 1.5 20 25 3.0 35 40
Na Mg Al Si P S
09 1.2 .5 1.8 21 25 30
K Ca S¢ Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br
08 1.0 13 15 16 16 15 18 18 1.8 19 16 16 1.8 20 24 28
Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te I

08 10 12 14 15 18 19 22 22 22 19 1.7 1.7 18 19 21 25
Cs Ba La Hf Ta W Re Os Ir Pt Au Hg TI Pb Bi Po At
07 09 11 13 15 1.7 19 22 22 22 24 19 18 18 19 20 22

I valori di elettronegativita :

- crescono generalmente lungo un periodo da sinistra
a destra
- decrescono lungo un gruppo al crescere di Z, per gli
elementi posti alle due estremita della
Tavola Periodica

LEGAME COVALENTE APOLARE



Legame covalente a distribuzione elettronica Simmetrica
tra atomi uguali o di uguale elettronegativita

H-H 0=0 N=N

LEGAME COVALENTE POLARE

Legame covalente a distribuzione elettronica asimmetrica
tra atomi di diversa elettronegativita

Tale distribuzione elettronica asimmetrica produce
una componente ionica nel legame covalente con
formazione di un dipolo

o+  o-

H— CI
B—H legame covalente puro
C—oO legame prevalentemente covalente
H—F legame misto covalente-ionico
Li—O legame prevalentemente ionico
K—F legame ionico puro

LEGAME COVALENTE DATIVO



Legame covalente (di tipo &) in cui il doppietto elettronico
di legame € fornito da un solo atomo

Atomo A (donatore) con almeno un doppietto elettronico
libero

Atomo B (accettore) carente di elettroni

Legame DATIVO: A — B

Esempio (N ...25°2p%)

NH; + H — (NH4)' (ione ammonio) ibridazione Sp3

dell’Azoto
H H
( 1 J ( 1 J
HeeNee + H' - HeeN > H
( ] J ( 1 ]
H H

RISONANZA (o MESOMERIA)
(W.Heisenberg 1926)

La risonanza ¢ una combinazione di strutture di Lewis nelle
quali la posizione reciproca degli atomi resta invariata,
mentre cambia quella dei soli elettroni =

Tali strutture in equilibrio tra loro, dette forme limiti,
concorrono alla formazione dell’IBRIDO DI RISONANZA
Tale forma mesomera ¢ piu stabile rispetto alle forme limiti di

una quantita di energia detta ENERGIA DI RISONANZA



O3 (0zono)

2)

o0 O o0
1) ee O‘/ ko

o0 O o0
O % \O oo

1-2 sono FORME LIMITI dell’IBRIDO di RISONANZA

Nella forma MESOMERA
o IBRIDO di RISONANZA

il legame 7 (O = O) ¢ delocalizzato sull’intera molecola che
risulta stabilizzata dall’energia di risonanza

CO,” (ione carbonato)
[ I J

ooO_

oo / oo

O=C

NS

IBRIDO DI RISONANZA

una delle tre FORME LIMITI
dell’IBRIDO DI RISONANZA

2 -




SO, (anidride solforosa) ee O O

(Y3 (Y3
o0
o0 S o0
2)* O% \O oo
o0 (Y3
* forme limiti equivalenti
o0
o0 S o0
3) 0 ZN 0
o0 o0
Forma MESOMERA o .9
IBRIDO di RISONANZA / | \
o 0
H,SO, (acido solforico)
H H
eeDee eeDee
o0 | o0 o0 | o0
00— S—ee @) S @)
(Y | (Y3 (1) | (1)
eeDeo eeDee
H H
H H
eeDeo eeDee
o0 | Y o0 | o0
O=——S—>0 ee oo O—S——0O0O
(Y | (Y3 (1) | (1)
e0Deo eeDee
H H

Forme limiti del’IBRIDO di RISONANZA

Forma MESOMERA OH
0 IBRIDO DI RISONANZA |




H3;PO, (acido fosforico)

H
eeDee
o0 | o0
HO P—0 ee
o0 | o0
Yoy
H

OH

H
eeDee
oo | oo

HO P—0O

oo “g“ oo

H

Forme limiti dell’IBRIDO di RISONANZA

H

@)
HO—L_O
)

H

HO—N—/7=O0

eeDeo

Forma MESOMERA o
IBRIDO DI RISONANZA

LEGAMI DEBOLI

Forze di Van der Waals

Forma MESOMERA o
IBRIDO di RISONANZA

HNO; (acido nitrico)

[ X ) o0
HO—— N0 oo
o0 E o0




Interazioni debolissime di natura elettrostatica tra molecole
sia polari che apolari, fortemente influenzate dall’aumento
della distanza intermolecolare e della temperatura

LEGAMI DI VAN der WAALS
1) legami tra dipoli permanenti (molecole polari)

2) legami dipolo-dipolo indotto
(molecola apolare polarizzata)

Forze di London

Mutua attrazione tra atomi o molecole anche uguali tra loro
ed elettricamente simmetrici (non polari), causata da
spostamenti temporanei di carica all” interno degli atomi

¢ delle molecole (dipoli temporanei indotti)

LEGAMI DI LONDON

1) legami dipolo indotto - dipolo indotto

MOLECOLE POLARI e APOLARI

5 5-
5+ & 0 -
/SN
H - ClI H w 7T 0« C—o0
+ - - S+ 8+ o+ n=0

Momento di dipolo molecolare = somma vettoriale
dei momenti dipolari di legame
LEGAME IDROGENO

Legame di natura elettrostatica (o intra o intermolecolare)




tra molecole contenenti gruppi H-F, H-O, H-N (con
atomi piccoli fortemente elettronegativi legati ad un atomo
di idrogeno)

5- 0-
5+ ot
55-
Oc &+ d0-
/ \ |5 — @) o+
i .
5+ 5+H

Punti di ebollizione a P atmosferica:

HF >> HI > HBr > HCI

H,O >> H,Te > H,Se > H,S

NH; >> PH; >> SbH;

t,H, O = 100°C trusione HHO = 0°C

Se non esistesse il legame idrogeno I’acqua
presenterebbe 1 seguenti valort:

tebollizione = -80°C / tfusione = -100°C
TEORIA VSEPR
(“valence shell electron pair repulsion™)




Metodo empirico di previsione delle geometrie molecolari
basato sulla repulsione delle coppie elettroniche del guscio
di valenza.

Tale metodo ¢ applicabile, con buona approssimazione,
solo

a molecole che non presentino contemporaneamente legami
multipli e ’espansione della sfera di valenza (superamento
della regola dell’ottetto).

La teoria VSEPR si basa sul calcolo del numero totale
di coppie elettroniche X, di legame o solitarie che
circondano 1’atomo centrale A della molecola in esame

I legami multipli sono da considerarsi equivalenti
ad una coppia di elettroni

Esempi di geometrie molecolari secondo la teoria VSEPR

Molecola | Coppie e | Angolo Geometria
AX, 2 180° Lineare
AX; 3 120° trigonale planare
AX, 4 109° tetraedrica
AX; 5 120° - 90°| trigonale bipiramidale
AXq 6 90° ottaedrica

ESEMPI DI GEOMETRIE MOLECOLARI

Formula

Struttura di Lewis VSEPR Ibridazione




HCI H—CI Cl (sp%)
F ~F-F - F (sp%)
0, 0=0 O (sp?)
N> N=N N (sp)
Os* . O . AX3 O (sp’)
"Q‘/ \Q Trigonale
Planare (120°)
coO c=0"- C,0 (sp)
CO; 0=C=0 AX; C (sp)
Lineare (180°)
NO* N=0 N,O (sp?)
CH, H AXy C (sp?)
H-C-H Tetraedrica (109°)
H
SO,* Se . AXs S (sp?)
o¥ N o
SO5* 0 - AXs S (sp?)
!
NH; H-N-H AX, N (sp°)
|
H
H
NH,* + AX, N (sp°)
H- N-H




H.0 o) AXq 0 (sp?)
H 7
H.S S AXq S (sp?)
TGN
BFs ||: AXs B (sp)
B ..
£ F
SF4 “F - AXs S (spd)
L Trigonale
F-S-F Bipiramidale (120°-90°)
|
..".. ..” .. AXG S (Sp3d2)
. . Ottaedrica (90°)
SFG ..E 7\_E..
...I-:.. ..‘I.:._
HCN H-C=N AX; C (sp)
PCl, --é|i AXy P (sp°)
P
&r NG
PCls Cl |c+ Ct- AXs P (sp’d)
HCIO - AXq O (sp’)
H-Q-Cl-
HCIO* H- O-Cl— O |AX, Cl (sp°)




HCIOs* H AX, Cl (sp?)
..C|)..
Cl
HCIO* H—b\ /,o AX, Cl (sp°)
/CI\
H
H2COs c|> AX3 C (sp?)
AN
HQ/ e
H
H3BO; c|> AX3 B (sp?)
.. B~
HQ/ OH
HNO, N AX; N (sp?)
HQ/ e
HNOs* - %) AXq N (sp?)
L N
Hp/ N o
H,S05* -0~ AXq S (sp°)
?
S




OH

H,SO.* H—b\ /'_C:)—H AXq S (spd)
..Q..

HsPO,* H—:Q\ /_'cj)—H AXq4 P (sp°)
O—H

H3PO,* H—b\ /H AX, P (sp?)
O_H

*

struttura

in

risonanza

ORBITALI MOLECOLARI

..........
.

cey .
-------

..........
.

cey .
-------

..........
.

cey .
-------
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....
.

.....
.......
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1s! 1s! 1s?

MOLECULAR ORBITAL THEORY (MOT)
(circa 1930)

Un orbitale molecolare ¢ una combinazione lineare degli
orbitali atomici (LCAQO) con contenuti di energia prossimi,
appartenenti agli atomi che costituiscono la molecola

LEGANTIL............... G, T
OM (orbitali molecolari) : ANTILEGANTIL......c™, n*
NON LEGANTI
€ €

H H’ H H’
posizione legante posizione antilegante



......... OM G* seeeese.,
________ [ Y SR SR YU S
------------ o------+-:f----o------i---
'-..IS}_ ..... 1§I
Hy-------4-—-- LSS NS —
OMo o
ORDINE DI LEGAME (L)

L =[(n°die leganti ) - ( n° die antileganti )] /2

Inesistenza della molecola He,

He(Z=2)

I+ 1s° 5> 0OMoc(2e)+OMo* (2¢)
\
-E +E
Energia di legame tra i due nuclei = -E + E = 0

L=(2-2)/2=0

L’elio € una specie monoatomica

Lo stesso risultato si ottiene per tutti i gas nobili

Gli elettroni negli orbitali molecolari, al pari degli orbitali
atomici, seguono il principio di esclusione di Pauli ¢ la

regola della massima molteplicita di Hund
OM LEGANTI, ANTILEGANTI E NON LEGANTI



(ottenuti per LCAO di orbitali atomici)
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REGOLE PER LA COSTRUZIONE dei DIAGRAMMI-... .
di ENERGIA con la teoria degli Orbitali Molecolari

Lungo un periodo:

all’aumentare di Z diminuisce E degli Orbitali Atomici
al diminuire di Z aumenta E degli Orbitali Atomici

In una molecola eteronucleare:

I”’OM LEGANTE ¢ spostato verso il nucleo dell” atomo
piu elettronegativo, mentre I’ OM ANTILEGANTE
corrispondente ¢ spostato verso il nucleo dell’atomo

meno elettronegativo

AUFBAU DI ORBITALI MOLECOLARI NELLA
COSTRUZIONE di DIAGRAMMI di ENERGIA



Nz (14¢) .N=N

(1sH)2s%2p’ due volte...

molecola senza e spaiati
( DIAMAGNETICA )

L=(10-4%)/2=3
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02 (]6 E-) 0=0

(1sH)2s*2p* due volte...

molecola con e spaiati
( PARAMAGNETICA )

L=(10-6%)/2=2

CO (14¢) .. C=0"

isoelettronica con Nj

C = (1s%)2s%2p*...
O = (1s»)2s%2p"...

molecola senza e spaiati
( DIAMAGNETICA )

L=(10-4*)/2=3

0,
4 o %
ff' .# .!-\
A =y e LY
;Ex'f . 7 \“-\\
08l H: suee
;\ -,
EP \,:‘\\ ad ..,’,i/" QP

'*\ F v

\ e 7

o
ll*

- 4 H"“‘xx
"1 P ~. a9
-—-—{: ,,4-"'}__
25 T~ _-"" 15

i‘*

,ﬂ’f & hﬁ'"n 9
ae ~. "
_{' e —

H""‘-.‘ ;__,__r
&
CcO
7 4 \
s N
ee 7 o e \,\\
2y \\\
AN N\ ove
\ N___®* —7 2
Y &
\'\ [ 1] e 7
mw o
'l*
o T
. K‘-
SN ~_ 88
\'k —_— ?5
w, e R
o
oo ¥
[ 1) =TT o
-——g:" -
"\\ \\‘\
x\\ . L d
-\\ [ 1) '__,..--"'-H-
- - '



=

F, (18¢) .. F—F

F= (1s%)2s2p’...
F= (1s%)2s2p’...

molecola senza ¢ spaiati
( DIAMAGNETICA )

L =(10-8%)/2=1

CN™ (14¢) ...C=N"

isoelettronica con N,, CO

C = (1sh)2s%2p*...
N = (1s")2s22p*... + p'

molecola senza e spaiati
( DIAMAGNETICA )

L =(10-4%)/2=23
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0 = (1s%)2s’2p"...

molecola con € spaiati
( PARAMAGNETICA )

L=(10-5*%)/2=23
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LEGAME METALLICO

Circa I’ 80 % degli elementi ¢ costituito da metalli

ALCUNE PROPRIETA TIPICHE DEI METALLI

- basse energie di ionizzazione

- bassa elettronegativita

- elevato numero di coordinazione

- elevata conducibilita termica ed elettrica
- elevata malleabilita e duttilita

I legami chimici “tradizionali” non sono in grado di spiegare
tali proprieta; ¢ quindi necessario introdurre un nuovo tipo di
legame chimico: il legame metallico.

Esso puo essere definito come la forza di attrazione tra una
nuvola mobile carica negativamente (modello a “gas di
elettroni”) e i nuclei atomici carichi positivamente

Un metallo ¢ quindi costituito da una struttura cristallina
compatta di ioni® immersi in un “mare” di elettroni (elettroni
di valenza) liberi di muoversi liberamente in tutto il reticolo
cristallino



TEORIA DELLE BANDE

N orbitali atomici generano N orbitali molecolari

Nella costruzione di un solido metallico tutti gli atomi
contribuiscono con 1 propri OA in numero finito € molto
elevato (ad es un Np)

Energia
w
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Numero di atomi

I livelli energetici degli OM, ottenuti per combinazione
degli OA sono cosi vicini tra loro da formare una serie
continua di livelli energetici costituente una

banda continua di energia



FORMAZIONE DELLE BANDE DI ENERGIA

L’ interazione di OA di tipo ns porta alla formazione di OM
di tipo ns, energeticamente molto vicini, costituenti una
banda s

Analogamente I’interazione di OA di tipo np o nd genera
OM di tipo np o nd costituenti, rispettivamente, una
banda p o una banda d

La BANDA DI VALENZA indica la banda a piu alta energia
possibile occupata dagli elettroni, nel loro stato energetico
fondamentale

La BANDA DI CONDUZIONE indica la banda vuota o
parzialmente occupata, a energia sempre maggiore della
banda di valenza, in cui gli elettroni sono liberi di muoversi
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a) Materiali conduttori




La banda di valenza ¢ in parte sovrapposta a quella di
conduzione

1-banda di valenza parzialmente occupata, banda di
conduzione vuota (metalli del gruppo 1)

2-banda di valenza completamente occupata, banda di
conduzione parzialmente occupata (metalli del gruppo 2)
3-banda di valenza completamente occupata, banda di
conduzione parzialmente occupata (metalli del gruppo 3)

b) Materiali semiconduttori

La banda di valenza completamente occupata ¢ separata
dalla banda di conduzione (vuota) da un piccolo salto di
energia

¢) Materiali 1solanti

La banda di valenza completamente occupata ¢ separata
dalla banda di conduzione (vuota) da un salto di energia
cosi grande da impedire che gli ¢ di valenza raggiungano
la banda di conduzione

STATO DI OSSIDAZIONE



Si definisce stato di ossidazione (o numero di ossidazione)
di un atomo in un composto la carica che I’atomo
assumerebbe se gli elettroni di legame fossero assegnati
all’atomo piu elettronegativo.

REGOLE PER L’ATTRIBUZIONE DEL
NUMERO DI OSSIDAZIONE

¢ n.o. degli atomi nello stato elementare = 0
e[.a somma dei n.o. degli atomi in un composto = 0
e n.0. degli ioni monoatomici = carica dello ione

e [.a somma dei n.o. degli atomi in ioni poliatomici =
carica dello ione

¢ n.o. Idrogeno = sempre +1 (-1 solo negli idruri)
¢ n.0. Metalli del gruppo 1 = +1 (sempre)

¢ n.0. Metalli del gruppo 2 = +2 (sempre)

e n.0. Ossigeno = sempre -2 (-1 solo nei perossidi)
e n.0. Fluoro = sempre -1

e [’ossigeno ¢ piu elettronegativo di tutti gli altri elementi
ad eccezione del il fluoro

e [’idrogeno ¢ piu elettronegativo dei metalli e meno
dei non-metalli



