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In generale, per un sistema costituito da piu’
nuclei ed elettroni, l’equazione di Schroedinger
per gli stati stazionari assume la forma:
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HΨ =EΨ
Ogni funzione Ψ tale che HΨ /Ψ = E, 
indipendente da x,y,z,  si dice autofunzione
di H e il valore di E si dice autovalore di H

Ad es. per atomi idrogenoidi: HΨ1s  /Ψ1s = -Z2e4m2 /2h2
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Metodo variazionale
Data una qualsiasi funzione ϕ che sia vicina ad una 
autofunzione Ψi per il sistema in esame, 
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In particolare, per ogni funzione ϕ
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Sistema costituito da due nuclei ed un 
solo elettrone:

R

rA
rB

A B
Nell’ipotesi di nuclei fissi 
(approssimazione di Born-
Oppenheimer):
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Presso il nucleo A, Ψ deve essere simile a ΨA e presso B 
deve essere eguale a ΨB.  Si puo’ provare con una 
funzione come

ϕ   = N(c1ΨA + c2 ΨB. )

Metodo LCAO ( Linear Combination of Atomic Orbitals)

Normalizzazione
Il parametro N deve essere tale che ∫ϕ∗ϕ dv=1, qualsiasi 
siano c1 e c2 ( )ϕ =

+ +
+

1
21

2
2
2
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1 2( )c c c c S
c cA BΨ Ψ

S= ∫ϕ Αϕ Β dv ; integrale di sovrapposizione

A B

orbitali di tipo s

S e’ tanto piu’ grande quanto piu’ vi e’ 
sovrapposizione dei due orbitali atomici

A B

S grande S trascurabile
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Energia
L’energia totale del sistema e’ data da ∫ ϕ∗Ηϕ dv; 
imponendo la condizione che E sia minima 
rispetto a  c1 e c2

(HAA -E)(HBB -E)-(HAB -ES)2=0

HXY = ∫ ϕXHϕY dv

Orbitali atomici di eguale energia (HAA=HBB)

E H H
S

AA AB=
±
±1

E

HAA Eb

E*

Le energie dipendono dalla 
distanza tra i nuclei, perche’ sia 
HAB che S dipendono da tale 
distanza
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Esempio: H2
+

Calcolato
Sperimentale

R0 Eb (R0 )

130 pm
106 pm

-1.76 eV
-2.79 eV
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Considerando anche Z come un parametro rispetto al 
quale minimizzare l’energia, si ottiene (Zeff=1.23)

Calcolato

R0 Eb (R0 )

106 pm -2.25 eV

Aggiungendo anche altri orbitali, come i 2s e i 2p, ed 
utilizzando un diverso valore di Zeff per ciascuno di essi, 
si arriva ad una energia di legame pari a     -2.73 eV

Nell’orbitale legante, l’elettrone passa piu’ tempo tra i 
nuclei, il che corrisponde ad una situazione di piu’
bassa energia

-100 0 100 200
atomo A atomo B

Ψ1s  (A) Ψ1s  (B)

ϕ b

x, pm

ϕ *
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Orbitali atomici di energia diversa (HBB>HAA)

E H
H

H H

E H
H

H H

b
AA

AB

BB AA

BB
AB

BB AA

≈ −
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≈ +
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2

2
*

Eb e’ tanto piu’ bassa rispetto ad HAA quanto piu’ HAA e HBB   sono 
simili
L’orbitale legante e’ piu’ simile a ϕA che a ϕB

L’elettrone passa piu’ tempo intorno al nucleo A che al nucleo B

se S≈ 0

E

HAA
Eb

E*HBB

Se gli orbitali implicati hanno diversa simmetria rispetto all
congiungente i nuclei, sia S che HAB sono nulli, per cui la 
combinazione di tali orbitali non contribuisce al legame 

A B
(+)

(+) (-)

z

x

pz

σ : simmetria di rotazione sull’asse di legame
π :  piano nodale sull’asse di legame
δ : due piani nodali sull’asse di legame

x
A B A B+ +-

A B A B+- - - + - +

A B A B+
- -

-

+

+

σ σ∗

σ∗σ

π π∗

s±s

px±px

pz±pz

z
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Schema approssimativo dei livelli energetici 
per molecole biatomiche omonucleari

1s 1s

2s 2s

2p2p

1sσ b

2sσ b

1sσ *

2sσ *

2pσ b

2pσ *

2pπ b

2pπ *E

H2
+

H2
He2

+

He2

(1sσb)1

(1sσb)2

(1sσb)2 (1sσ*)1

(1sσb)2 (1sσ*)2

1/2 
1
1/2
0

Ordine di legameConfigurazioneSpecie

N2 (1sσb)2(1sσ*)2(2sσb)2(2sσ*)2(2pσb)2(2pπb)4

ordine di legame = 3
O2 ............................(2pσb)2(2pπb)4(2pπ*)2

ordine di legame = 2
F2 ............................(2pσb)2(2pπb)4(2pπ*)4

ordine di legame = 1
Ne2 ....................(2pσb)2(2pπb)4(2pπ*)4(2pσ*)2

ordine di legame = 0
E’ inutile considerare sovrapposizioni di 
orbitali atomici pieni
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Schema: formazione di legami chimici per 
sovrapposizione di orbitali atomici contenenti 
ciascuno un elettrone

Valenza: numero di elettroni spaiati 
nell’atomo isolato

1s1

1s2

1s2 2s1

1s2 2s2 2p3

1s2 2s2 2p4

1s2 2s2 2p5

1s2 2s2 2p6

H
He
Li
N
O
F
Ne

monovalente
zerovalente
monovalente
trivalente
bivalente
monovalente
zerovalente

Formule di struttura di Lewis:
tutti gli elettroni dei livelli piu’ esterni

N NN N+ F F+ F F

H F+

H O + H+

H F

H O H

H N + H+

H
+

H N H

H

F O + F+ F O F

Regola dell’ottetto:gli elementi del 2o periodo 
formano composti in modo da essere circondati 
da 8 elettroni (valido per C, N, O, F).
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Promozione
C 1s2 2s2 2p2 C

H

H
metilene, instabile, reattivo

H +

+

C H+

+

H

H
2s 2p

S (Ne) 3s2 3p4

3s 3p 3d

H2 S S H+

+

H

S
H

H

SF4 
3s 3p 3d

SF6
3s 3p 3d

S
F

F

F

F
S

F

F

F

F

F

F
Espansione dell’ottetto

H
C

H

H

H

C O+
(-) (+)

C      O
(-) (+)

C      O

C-, O+: isoelettronici con N

Cariche formali
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L’idea che i legami covalenti si formino per 
sovrapposizione di orbitali atomici contenenti 
ciascuno un elettrone è soltanto uno schema 
semplificato, utile in molti casi.

Ψ (CH4  ) = c1 Ψ (C, 2s)+ c2Ψ (C, 2px ) + c3Ψ (C, 2py ) + c4Ψ (C, 2pz )+
c5Ψ (H, 1s) + c6Ψ (H’, 1s) + c7Ψ (H’’, 1s) + c7 Ψ (H’’’, 1s)

8 orbitali molecolari: 4 leganti e 4  antileganti

Ibridazione
Formazione di 4 orbitali atomici ibridi del carbonio, tra loro
equivalenti, per combinazione lineare del 2s e dei 2p

Ψ  ibr = c1 Ψ (C, 2s)+ c2Ψ (C, 2px ) + c3Ψ (C, 2py ) + c4Ψ (C, 2pz )

C

La molecola di CH4 ha geometria 
tetraedrica (angoli H-C-H di 109o 28’)

Orbitali ibridi 
di tipo sp3

C    (He)2s2 2p2 (He)(2sp3)4

Formazione dei legami di valenza diretta per 
sovrapposizione degli orbitali ibridi con gli 1s 
dei quattro atomi di idrogeno

Ψ  i = c1,i Ψ ibr,i+ c2,iΨ (Hi , 1s) 

B    (He)2s2 2p1 (He)(2sp2)3

B

Orbitali ibridi 
di tipo sp2

La molecola di BF3 è planare con angoli 
F-B-F di 120o

Be
Orbitali ibridi 
di tipo sp Be (He)2s2 (He)(2sp)2

La molecola di BeCl2 è lineare
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La molecola di H2O è angolata, con 
angoli H-O-H di 105o

O    (He)2s2 2p4 (He)(2sp3)6

O

C2H4 , etilene

C C
HH

H H
Ciascun C forma tre legami
σ ed uno π

Ibridazione di 2s, 2px e 2py a formare tre 
ibridi sp2 nel piano xy, utilizzati per i 
legami σ ; sovrapposizione laterale dei pz
a formare il legame π

C    (He)2s2 2p2 (He) (2sp2)3  2p1

C

z

C2H2 , acetilene
Ciascun C forma due legami
σ e due π

Ibridazione di 2s e 2px a formare due 
ibridi sp lungo l’asse x, utilizzati per i 
legami σ ; sovrapposizione laterale dei py
e pz a formare i legami π

C    (He)2s2 2p2 (He) (2sp2)2  2p2

C CH H

C

z
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Ibridi sp3d, bipiramide trigonale Ibridi sp3d2, ottaedro

P F
F

F

F

F

120o

90o

S
F

F

F

F

F
90o

F

Gli orbitali molecolari localizzati, detti anche orbitali di 
valenza diretta, sono combinazioni linerari degli orbitali 
molecolari e viceversa

Si tratta di descrizioni alternative del sistema in 
studio, equivalenti alla rappresentazione dello 
stesso vettore in due terne di riferimento diverse

Geometria molecolare: criterio di Sidwick e Powell

Le coppie elettroniche negli orbitali di valenza si dispongono in 
modo da trovarsi alla maggior distanza possibile tra loro

Se n è il numero di coppie elettroniche intorno allo atomo 
centrale (senza contare i legami π ), la geometria è

n = 2      lineare                    n = 5       bipiramidale trigonale
n = 3      triangolare             n = 6       ottedrica
n = 4      tetraedrica

N
H

H
H

107o
B

F F

F
120o
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Non tutti i legami covalenti sono descrivibili in 
termini di orbitali molecolari localizzati

Risonanza

O3 ,   ozono

Le due formule limiti sono del tutto equivalenti. La molecola di 
ozono è in realtà un ibrido di risonanza tra le due formule limiti

O
OO

(+)
(-1/2)(-1/2) Molecola angolata, polare, con 

legami tra loro equivalenti

S
O O

S
O O

(+)
(-) S

OO

(+)
(-)

N N O
(+) (-)

ONN
(-2) (+)(+)

N N O
(-) (+)

L’ibrido è più stabile di tutte le formule limite (la struttura reale è 
più stabile di qualsiasi descrizione approssimata)

L’ibrido è tanto più simile a una formula 
limite quanto più questa è stabile 

L’energia di risonanza è massima quando 
le formule limiti sono isoenergetiche

E 1
2

ibrido

O
OO

O
O O

(+) (+)

(-)(-)

H-F           H    F           H+ F- H- F+
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Anioni ossigenati

C              CO3
2- n = 4+6*3+2 = 24

C
O O

O
(-)

(-) C
OO

O
(-)

(-) (-)C
OO

O

(-)

sp2; planare; tr. equilatero; carica -2/3 per osssigeno

N              NO2
- n = 5+6*2+1 = 18

N
O O

(-) N
OO

(-)

sp2; angolato; carica -1/2 per osssigeno

N              NO3
- n = 5+6*3+1 = 24

N
O O

O
(-)

(-) N
OO

O
(-)

(-) (-)N
OO

O

(-)
(+) (+) (+)

sp2; planare; tr. equilatero; carica +1 su N e -1/3 su O
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P              PO4
3- n = 5+6*4+3 = 32

sp3; tetraedro con P al 
centro; carica positiva 
parziale su P e negativa 
(circa -3/4) su O

P
O O

O
(-)

(-)

O (-) O

P
OO

O
(-)

(-)

O(-)

P
O O

O
(-)

(-)(-)

P
OO

O

(-)(-)

O(-)

P
OO

O
(-)

(-)

O(-)

(-)
(+)

P              HPO3
2- n = 1+5+6*3+2 = 26

sp3; tetraedro con P al centro; carica -2/3 su O
O

P
O O

H

(-)

(-) O

P
O O

H

(-)(-)

O

P
OO

H

(-)

(-)

P          (PO3
-)n

P
O

O O
(-)

P
O

O O
(-)

P
O

O O
(-)

sp3; tetraedrica; anche anioni ciclici (es. (PO3 )3
3- )
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S              SO3
2- n = 6+6*3+2 = 26

S
O O

O
(-)

(-) S
OO

O
(-)

(-)

sp3; tetraedro con un doppietto a un 
vertice e S al centro; forma: piramide a 
base triangolare isoscele

(-)S
OO

O

(-)

(-)S
OO

O

(-)

(-)

(+)

S              SO4
2- n = 6+6*4+2 = 32

sp3; tetraedro con S al centro

S
OO

O
(-)

(-)

O(-)

(-)
(2+)

S
O O

O

(-)

O (-) O

S
O O

O

(-)(-)
S

OO

O
(-)

(-)

O(-)

(+)

S
OO

O

(-)(-)

O(-)

(+) etc.

etc.
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Dipolo elettrico: insieme formato da due 
cariche +q e -q a distanza r

-q

+q
r momento del dipolo:

p = qr

In un campo elettrico E:
E

p

momento della coppia: p E energia potenziale: -pE

Molecola di HCl:      p = 3.6 10-30 C m

H Cl
127 pm

δ q −δ q δ q = 2.8 10-20 C = 0.18 e

Nel legame tra atomi diversi il doppietto elettronico è condiviso 
in modo ineguale ( in ϕ = c1Ψ Α +c2Ψ B ,i coefficienti sono 
diversi se A e B sono diversi ) 

Nella formazione del legame tra H e Cl, si ha un trasferimento 
di carica da H a Cl pari a 0.18 elettroni

H      Cl H+ Cl-

82%                   18%

Energia di ionizzazione                Affinità elettronica

H           21.8 10-19 J                                     1.2 10-19 J
Cl          20.8 10-19 J                                     5.9 10-19 J

Il cloro attira verso di se gli elettroni di legame 
più di quanto faccia l’idrogeno
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Elettronegatività: tendenza ad attrarre gli 
elettroni di legame

Mulliken: (E.I. + A.E.)/2

Escludendo i gas nobili, saranno elettronegativi gli elementi in
alto a destra nella Tavola Periodica  ed elettropositivi (poco 
elettronegativi) quelli in basso a sinistra

Pauling:     xA - xB = 0.1 ∆ 1/2                 ∆ = EAB - (EAA +EBB )/2 

A + B = AB + EAB

EAA (kJ/mol)
H2 436
F2 155
Cl2 243
Br2 194
I2 153

HF         HCl          HBr          HI
EAB               564          431          365           299
∆ 269           92             50              5
xB-xA 1.9          0.9            0.7           0.4

Posta pari a 4 l’elettronegatività del 
fluoro, si hanno le altreH  2.1

Li 1.0 Be 1.5 B 2.0 C 2.5 N 3.0 O 3.5 F 4.0
Na 0.9 Mg 1.2 Al 1.5 Si 1.8 P  2.1 S 2.5 Cl 3.0
K  0.8 Ca  1.0 As 2.0 Se 2.4 Br 2.8

Polarità delle molecole

B
F

F

F

δ -

δ -δ -
δ +

H F
polare

δ + δ -
apolare

C O
(+)(-)

polare
O C O

δ -δ - δ +δ +

δ +δ +

apolare
O

OO
O

O O

(+) (+)

(-)(-)
polare
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1) Na(g) + Cl(g) = Na+
(g) + Cl-

(g)

∆E1 = E.I. (Na) - A.E.(Cl) = (8.2 -5.9) 10-19 J, positivo

2) Na(g) + Cl(g) = Na+Cl-
(g)

∆E2 = ∆E1 - e2/r Na+ Cl-

280 pm

3) 2Na(g) + 2Cl(g) = (Na+Cl-)2(g)

∆E3 = 2∆E1 - 4e2/r + 2e2/r21/2 =2∆E1 - e2/r(2.59)

L’energia decresce al crescere dell’aggregato fino a raggiungere
un valore costante (per unità di formula) e negativo:

Sodio e Cloro formano il solido ionico NaCl

Sostanze ioniche
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Valenza ionica: numero di eletttroni ceduti o 
acquistati nel formare composti ionici

Tendenza generale per ioni monoatomici: assumere 
la configurazione elettronica del gas nobile più vicino

Na        (Ne) 3s1 Na+ (Ne)
Mg       (Ne) 3s2 Mg2+ (Ne)
Al         (Ne) 3s2 3p1 Al3+ (Ne)
N          (He) 2s2 2p3 N3- (Ne) 
O          (He) 2s2 2p4 O2- (Ne)
F          (He) 2s2 2p5 F- (Ne)

Non più di 3 cariche per ione monoatomico (4 in casi 
rarissimi)(densità di carica)

Na + Cl            NaCl                  2Na + O            Na2 O
Ca + 2Cl          CaCl2 Ca + O            CaO
Al + 3Cl           AlCl3 2Al + 3O          Al2 O3

Composizione

L’organizzazione degli ioni nel solido dipende dalle 
cariche e dalle dimensioni relative di cationi e anioni

Na  186           Na+ 97          N3- 171         Na+ 97      
K    227            K+ 133            O2- 132         Mg2+ 66
F     71             F- 133            F- 133         Al3+ 51
Cl    99            Cl- 181 isoelettronici con Ne

Raggi ionici (pm)
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CH
C2H2 acetilene
C6H6 benzene

etere dimetilico

Composizione: rapporto atomico di combinazione degli 
elementi che compongono la sostanza 

Costituzione: modo in cui gli atomi sono legati

alcool etilico
isomeri di costituzione

C2H6O

H O HC
H

H
C
H

H

H O HC
H

H
C
H

H

O HC N acido fulminico

H N C OH O C N

acido cianico acido isocianico

tautomeria  (equilibrio dinamico)
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Configurazione: disposizione reciproca 
degli atomi nello spazio

C2H2F2

C C
H

H

F

F

C C
H

F

F

H

C C
H

F

H

F

1,1-difluoroetilene

trans 1,2-difluoroetilene

cis 1,2-difluoroetilene

isomeria configurazionale

specchio

F

C
C2H5 CH3

H

F

C
C2H5CH3

H

Isomeria ottica: enantiomeria, chiralita’

C C C
A

B

D

E CCC
A

B

D

E

La luce polarizzata attraversa 
l’analizzatore solo se questo e’ 
ruotato rispetto al polarizzatore 
di un angolo pari ad α

A+B=Prodotti
(+)A + (+)B = (+ o -)P
(-)A  +  (-)B = (- o +)P
(+)A + (-)B = (+ o -)Q
(-)A + (+)B = (- o +)Q

Proteine
Enzimi
Acidi nucleici

α

polarizzatore
soluzione analizzatore
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Conformazione: disposizione degli atomi nello 
spazio per rotazione intorno ai legami semplici

C

H

Cl C Cl

H H

H

Cl
Cl

H

H
H

H

Ruotando intorno al legame semplice, l’energia interna varia 
dipendentemente dalle attrazioni e repulsioni tra i gruppi legati 
agli atomi di C

0 60 120 180 240 300 360

E(τ )

τ , gradi

ClCl

Cl Cl

Cl

Cl
Cl

Cl

H

Conformeri gauche(-), 
trans e gauche(+), 
sfalsati
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Struttura elettronica dei solidi metallici

In un solido metallico ciascun atomo e’ circondato da molti 
primi vicini (8,12) alla stessa distanza (corta)

Conducibilita’ elettrica elevata
Effetto fotoelettrico con frequenze relativamente basse
Conducibilita’ termica elevata

Modello semplificato
Insieme di ioni positivi immersi nella nuvola elettronica 
costituita dagli elettroni di valenza (delocalizzazione a tutto il 
solido)

metallo Tf 
oC Tb

oC

Li
Na
Cs

Fe
W

Hg

180
98
28

1535
3410

-39

1347
883
678

2750
5660

357
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Interazioni intermolecolari

Molecole polari: interazione dipolare tra i dipoli permanenti

Interazione comunque attrattiva

Molecole apolari: interazione dipolo istantaneo / dipolo indotto

δ+ δ -
δ -

δ+
Interazioni deboli, crescenti con 
il numero di elettroni

Tb
oC

Fluoro
Cloro
Bromo
Iodio

-188
-35
59
184

-100

-50

0

50

100

0 20 40 60

H2O

H2S
H2Se

H2Te

ne

Tb
oC

Legame a idrogeno (ponte idrogeno)

Forte interazione elettrostatica tra un 
atomo di idrogeno legato ad uno 
elettronegativo ed un doppietto 
elettronico solitario

O
H H

O
H H

O
H H

Di fondamentale importanza in biochimica 
(proteine, acidi nucleici)
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Numero di ossidazione
Carica elettrica (in unita’ elettroniche) che gli atomi 
dell’elemento in questione avrebbero se tutti i legami fossero 
ionici (attribuzione dei doppietti di legame all’atomo piu’ 
elettronegativo)

Concetto solo formale, ma utile

H2O
CF4
CO
HNO2

n.o.(H)=+1                    n.o.(O)=-2
n.o.(C)=+4                    n.o.(F)=-1  
n.o.(C)=+2                    n.o.(O)=-2
n.o.(H)=+1   n.o.(O)=-2    n.o.(N)=+3

La somma dei numeri di ossidazione deve essere 
eguale alla carica totale della specie

CO3
2-

NH4
+

n.o.(O)=-2                    n.o.(C)=+4
n.o.(H)=+1                    n.o.(N)=+3  

1) Il numero di ossidazione negli elementi e’ 0
( H2 n.o.(H)=0 ; Na   n.o.(Na)=0 )

2) Il numero di ossidazione di H nei suoi composti e’ +1, tranne 
nel caso degli idruri metallici, ove e’ -1 

( HCl  n.o.(H)=+1 ; CH4 n.o.(H)=+1 ; NaH  n.o.(H)=-1 )

3) Il numero di ossidazione di O nei suoi composti e’ -2, tranne nel 
caso dei perossidi (-1) e dei superossidi (-1/2)

( H2O  n.o.(O)=-2 ;H2O2 n.o.(O)=-1 ; KO2  n.o.(O)=-1/2 )

Perossidi    -O-O- , O O(-) (-)
O O(-) O O

(-)Superossidi  

4) I metalli alcalini hanno sempre n.o. pari a +1; quelli alcalino-
terrosi sempre n.o. pari a +2
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Reazioni di ossidoriduzione
Reazioni in cui qualche elemento cambia di 
numero di ossidazione

C + O2 = CO2
Ca3(PO4)3 + SiO2 + C = P2 + CaSiO3 + CO

Al2O3 + C = CO + Al

Ossidazione: aumento di n.o. (perdita di elettroni)
Riduzione: diminuzione di n.o. (acquisto di elettroni)

Fe2+ = Fe3+ + e-

Cu2+ + 2e- = Cu
semireazione di ossidazione
semireazione di riduzione

2Fe2+ + Cu2+ = 2Fe+3 + Cu

4OH- + Cl2 = 2ClO- +2H2O + 2e-

Cl2 +2e-= 2Cl- 2OH- + Cl2 = Cl- + ClO- +H2O

reazione di dismutazione (disproporzionamento)
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Nomenclatura dei composti binari

AxBy A = elemento meno elettronegativo

nome = B-uro di A         (B diverso da Ossigeno)

Ossidi: se l’elemento piu’ elettronegativo e’ ossigeno (con n.o. -2)

CaO
CO
CO2
Al2O3
SO3

FeO
Fe2O3

ossido di calcio
(mono)ossido di carbonio
biossido di carbonio
triossido di dialluminio
triossido di zolfo

monossido di ferro ; ossido di ferro(II);ossido ferroso
triossido di diferro ; ossido di ferro(III);ossido ferrico

OF2
NaH
HCl

cloruro di sodio
solfuro di sodio
solfuro di mercurio

dicloruro di ferro;cloruro di ferro(II);cloruro ferroso
tricloruro di ferro;cloruro di ferro(III);cloruro ferrico
solfuro di rame(I); solfuro rameoso
solfuro di rame(II); solfuro rameico

NaCl
Na2S
HgS

FeCl2
FeCl3
Cu2S
CuS

difluoruro di ossigeno
idruro di sodio
cloruro di idrogeno 

Alcuni ossidi di elementi elettronegativi che per trattamento con 
acqua danno acidi ossigenati sono anche detti anidridi

Cl2O
Cl2O33
Cl2O5
Cl2O7

an. ipoclorosa
an. clorosa
an. clorica
an. perclorica

SO2
SO33

an. solforosa
an. solforica
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Nomenclatura dei composti ternari comuni

Idrossidi:composti ionici contenenti lo ione 
idrossido, OH-

O H
(-)

NaOH
Fe(OH)3

idrossido di sodio
idrossido di ferro(III)
idrossido ferrico

Acidi ossigenati:composti di formula generale HxEyOz, 
con E elettronegativo

H2SO3
H2SO4
HClO
HClO4

acido solforoso
acido solforico
acido ipocloroso
acido perclorico

H3PO4 HPO3 H4P2O7                        n.o.(P) = 5

H3PO4
HPO3
H4P2O7

acido ortofosforico
acido metafosforico
acido pirofosforico

=H3PO4 -H20
= 2H3PO4-H2O

Sali:composti ionici costituiti da cationi e da anioni 
derivanti da acidi ossigenati (o idracidi)

H2SO4 ac. solforico

H2SO3 ac. solforoso

Na2SO4 solfato di sodio
NaHSO4 idrogenosolfato di sodio 
Na2SO3 solfito di sodio
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Composti di coordinazione (complessi)

Composti in cui uno ione positivo e’ circondato da ioni negativi
o molecole neutre in numero maggiore del suo numero di 
ossidazione (numero di coordinazione maggiore del numero di 
ossidazione)

1) [Co(NH3)6]Cl3 n.o.(Co)=+3
ione complesso [Co(NH3)6]3+

2) K2[PtCl4] n.o.(Pt)=+2
ione complesso [PtCl4]2-

3) Na[BF4] n.o.(B)=+3
ione complesso [BF4]-

1) cloruro di esaamminocobalto(III)
2) tetracloroplatinato di potassio
3) tetrafluoborato di sodio


