7 Ilegami chimici

Gli atomi tendono araggiungere delle configurazioni energeticamente piu favorevoli e stabili legandos
in raggruppamenti (molecole, reticolati ionici, reticolati metallici). In atre parole gli atomi si legano
perché il composto che ne deriva e piu stabile degli atomi separati.
Lateoriadel legame chimico si fonda, nella sua formulazione piu semplice, sullalegge di Coulomb.
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dove g sono le cariche elettriche, r la distanza che le separaed F laforza (attrattiva per cariche opposte,
repulsiva per cariche concordi) che si esercita su di esse.
Quando due atomi vengono avvicinati le nuvole elettroniche ed i nuclei interagiscono traloro. Il legame
e il risultato di un bilanciamento tra forze coulombiane attrattive (elettroni-nuclei) e repulsive
(elettroni-elettroni e nuclei-nuclei).
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Tuttaviatali forze risultano essere di intensita diversa per i diversi atomi e cio porta alla formazione di
legami con modalita differenti. Esistono tre modelli di legame (covalente, ionico, metallico) le cui
caratteristiche dipendono essenzialmente dalla tendenza rel ativa che manifestano gli atomi coinvolti nel
legame ad acquistare (affinita elettronica) o perdere elettroni (energiadi ionizzazione).

Il legame covalente si presenta tipicamente tra atomi con elevata affinita el ettronica (atomi di elementi
non metallici)

Il legameionico s presentatipicamente tra atomi con elevata affinita el ettronica (non metali) ed atomi
abassa energiadi ionizzazione (metalli)

Il legame metallico s presenta tipicamente tra atomi di elementi con bassa energia di ionizzazione
(metalli)

Poiché, come abbiamo gia detto, gli elettroni coinvolti nei legami chimici sono quelli che occupano il
livello energetico piu superficide (elettroni di valenza), introduciamo un metodo semplice per
rappresentarli, noto come configurazione di L ewis degli elementi.

7.1 1l legame covalente: Teoria di Lewis

Il legame covalente si forma tra atomi che presentano alta affinita elettronica e quindi tipicamente tra
atomi non metallici.

Seil legame unisce atomi di un medesimo elemento, il legame si definisce covalente puro o covalente
omeopolare.

Se il legame unisce atomi di elementi divers, il legame s definisce covalente polare o covalente
eteropolare.

La natura del legame covalente venne suggerita per la prima volta da G. Lewis, dell'universita della
Californianel 1916.



Lewis attribui I'inerzia chimica dei gas nobili a fatto di possedere 8 elettroni superficiali e avanzo
quindi l'ipotesi che gli elementi che non presentavano la stessa configurazione elettronica esterna,
tendessero a raggiungerla mediante la condivisione dei loro eettroni superficiai spaiati, a fine di
raggiungere in tal modo una configurazione piu stabile (regola dell’ ottetto).

Prendiamo ad esempio due atomi di cloro, rappresentandoli mediante le loro strutture di Lewis. Ess
hanno entrambi una configurazione 3s” 3p°, con un elettrone spaiato sull'ultimo orbitale p ed una forte
tendenza ad acquistare un ulteriore €elettrone (elevata affinita elettronica) per raggiungere la
configurazione stabile del gas nobile successivo ( I'argon).

Possiamo pensare che entrambi i nuclei attirino fortemente I'elettrone spaiato dell'altro atomo senza
peraltro riuscire a strapparlo.

Il risultato di questaintensa attrazione incrociata € che i due elettroni spaiati vengono alafine condivis
da entrambi gli atomi ed il doppietto e ettronico funge da legame, finendo per appartenere ad entrambi
gli atomi.

| due atomi di Cloro “condividono” una coppia di elettroni e tale “condivisione” costituisce il legame
covaente. In questo modo orai due elettroni non appartengono piu all'uno o al'atro atomo, ma ruotano
entrambi intorno all'intera struttura molecolare biatomica

Si dice chei due elettroni sono stati messi in comune o in compartecipazione.

elettroni doppietto
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=+ —_ Ly : —
el \__,,rE” "-lgl"- Xl l — ld cll = solitarie

LT

Ciascun nucleo "vede" ora intorno a se i 6 elettroni non condivisi piu i 2 eettroni condivisi per un
totale di 8 elettroni. La condivisione di una coppia di elettroni permette a ciascun atomo di Cloro di
raggiungere la configurazione stabile dell’ ottetto.

Il legame che si forma per condivisione di una coppiadi elettroni e detto legame covalente semplice o
singolo e puo essere rappresentato mediante una barretta che unisce i due simboli chimici. Gli atomi
che formano lamolecoladi Cl, sono quindi tenuti insieme da un legame covalente semplice

Cl-Cl

Le coppie di eettroni superficiali che non vengono condivise sono dette coppie (o doppietti) di non-
legame o coppie solitarie (Lone Pairs).

Come abbiamo gia detto, durante il processo di formazione del legame si esercitano trai due atomi sia
forze attrattive (elettroni-nuclei) che forze repulsive (trai nuclei, ma soprattutto trai gusci elettronici).
Le forze attrattive prevalgono a distanze maggiori, consentendo in questo modo ai due atomi di
awvicinars e legarsi, mentre le forze repulsive diventano importanti e significative a corto raggio.
L’ energia potenziale del sistema (convenziona mente posta uguale a zero quando i due atomi Si trovano
idealmente a distanza infinita) diminuisce man mano che le forze attrattive costringono i due atomi ad
avvicinarsi.

Via via che i due atomi s avvicinano sia le forze attrattive che quelle repulsive diventano
progressivamente piu intense. Tuttavia, poiché le forze repulsive aumentano piu rapidamente di quelle
atrattive, s arrivera ad una distanza critica 8distanza di legame) in corrispondenza della quale le due
forze risulteranno perfettamente uguali, I’ energia potenziale raggiungera il suo valore minimo ed il
sistema sara in equilibrio. Ogni ulteriore avvicinamento degli atomi causera un aumento delle forze



repulsive maggiore di quelle attrattive con conseguente tendenza del sistema aritornare alla distanza di
equilibrio.

Si tenga presente che la pendenza della curva dell’energia potenziae, rappresenta la forza netta
(attrattiva + repulsiva) che agisce sugli atomi.
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A grandi distanze (punto 1 del grafico) la curva dell’energia potenziale presenta piccole pendenze
positive che corrispondono a deboli forze nette attrattive. Via via che gli atomi s avvicinano la
pendenza della curva aumenta fino a raggiungere un valore massimo (punto 2 del grafico) in
corrispondenza del quale le forze repulsive iniziano a crescere piu rapidamente di quelle attrattive e la
forza netta di attrazione inizia a diminuire. Alla distanza di legame (punto 3 del grafico) |’ energia
potenziale raggiunge il suo valore minimo e la forza netta e pari a zero (pendenza nulla e forze
atrattive pari a quelle repulsive). A distanze inferiori (punto 4 del grafico) la curva dell’ energia
potenziale presenta pendenze negative crescenti che corrispondono ad intense forze repulsive nette.

Si puo dungue dimostrare che, quando due atomi s avvicinano in risposta all'attrazione che ciascun
nucleo esercita sull'elettrone spaiato dell'altro atomo, esiste una distanza critica in corrispondenza della
quale la forza di attrazione viene esattamente bilanciata dalla repulsione che s produce tra i gusci
elettronici negativi. Per distanze inferiori prevale la repulsione, per distanze maggiori prevae
I'attrazione. Un modello semplice ed intuitivo, che descrive il fenomeno, rappresenta il legame come
una molla che unisce i due atomi. Se si cercadi separarli lamollali richiama, se si cercadi avvicinarli
troppo lamollali respinge, aladistanza di legame lamollanon ein tensione.
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In corrispondenza della distanza di equilibrio viene quindi resa minima l'energia potenziale del sistema.
Tale distanza corrisponde alla lunghezza di legame, parametro solitamente misurato in Angstrom (1A
=10"" m) oin picometri (1 pm = 10" m).

L'energia di legame, misurata in Kcal/mol (o in kJ/mol), e I’energia che si libera quando due atomi
allo stato gassoso passano da distanza infinita ala distanza di legame ed ovviamente coincide con
I'energia che é necessario fornire a sistema (allo stato gassoso) per rompere il legame, portando i due
atomi adistanzainfinita.

X-X(g) + Eieg (kcal/mol) — Xeg) + Xe(g)

L’energia di legame e una misura della “forza’ di un legame chimico (maggiore e I’energia di legame,

piu “forte” e un legame) e per questo motivo viene a volte impropriamente detta for za di legame.
Si consideri ad esempio laformazione del legame covalente in unamolecoladi H,.

H H

H H

Due atomi di idrogeno condividono il loro unico elettrone per raggiungere la configurazione stabile
dell’Elio.

H + ‘H— H:tH — H—H = H, {J
una coppia condivisa legarne covalente Molecola di Idrogeno
di elettraoni sermplice

Nello schema successivo e rappresentato I’andamento dell’ energia potenziale durante la formazione
del legame.
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Energia E (in kJ/mol) e Lunghezza L (in pm) di legame
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H-H [[432][ 74 || |IN-c1 |[313][175]| ||c-Pb || 130 |[230]| |lGe-Ge |[188]||241]|| ||s-S (Ss)|[226 |[205 |
H-B |[389][119]| |lP-P |[201][221]| [lc-N || 305 |[147|| |lGe-N [[257|| || |ls=s  |l425 {149
H-c ||411][109]| |lP-0 |[335][163]| [lc=N |[ 615 ]|[129]| |lGe-F [[470]|[168]| ||S-F |[284 |[156 |
H-si |[318][148]| |P=0 |[544|[150]| |lc=N |[ 887 |[116]| |lGe-c1 |[349][210]| |ls-cCI |[255 |[207 |
H-Ge |[288][153]| [[P=s |[335][186]| [c-P || 264 |[184]| [Ge-Br |[276][230]| |se-se |[172]] |
H-sn |[251][170]| [[P-F |[490][154] [c-0 || 358 |[143]| [lGe-1 [[212]] || |se=se |272]R215]
H-N |[386][101]| [[P-c1 |[326][203]| [lc=0 || 799 |[120]| [sn-F [[414]] || |[F-F |l155][142 ]
H-p |[322][144]| |p-Br |[264]] || |lc=0 |[1072][113]| [lsn-c1 |[323][233]| [[c1-c1  |[40][199]
H-As |[247][152]| |lP-1  |[184] || |lc-B |[356]|| || |lsn-Br |[273]|250]|| |Br-Br |[190 |[228|
H-0 [|459]| 96 || ||as-As |[146][243]| [[c-s || 272 |[182]| |lsn-1 [[205]|[270]| |[{z-I |[148 |[267 |
H-s ||363][134]| |las-0 |[301][178]| |lc=s |[ 573 |[160|| |Pb-F |[[331] || ||At-At |[116][ |
H-se ||276]|146]|| |las-F |[484|[171]| |c-F || 485 |[135]| |[Pb-c1 |[243]|[242]| |[1-O [o1 || |
[H-Te |[238][170]|| |las-c1 |[322][216]| |ic-c1 |[ 327 |[177]| |[Pb-Br |[201] || |[-F [[273 |[191 |
H-F ||565|[ 92 || |las-Br |[458][233]| ||c-Br || 285 |[194]| |[Pb-1 |[[142][279]| |[z-cI |[208 |[232]
H-c1 ||428][127]| |las-I [[200]|[254| |lc-1 || 213 |[214]| |B-B |293| || |E-Br  |[175|[ |
[H-Br ||362][141]| |lsb-sb|[121] || [[si-si || 222 |[233]| |B-0 |[536| || |Xe-0 |[84 |[175]
H-1 ||295]|[161]| |lsb-F [[440|| || |[isi-N |[355]| || |B-F |613] || |Xe-F  |[130]|195]|
IN-N ||167][145]|| |lc-c  |[346||154]|| ||si-0 |[ 452 |[163]| |[B-C1 |456][175]| || I |
IN=N ||418][125]| |lc=c |[602|[134]|| ||si-s || 293 |[200|| |[B-Br |377] || || I |
IN=N ||942|[110]| |lc=c |[835]|[120|| ||si-F || 565 |[160]| [0-0 |[142][148] || ]
IN-o |[201][140]| [lc-si |[318][185]| |[|si-c1 || 381 |[202]| [lo=0 [j494]|l121]| || (.
IN=0 |[607][121]| [lc-Ge |[238][195]|| |[[si-Br]|| 310 |[215]| [l0-F [[190][142]| || (.
IN-F_]|283][136]| |lc-sn_][192][216]| |lsi-I || 234 |[243]| [ls=0 |[522][143]| || (.

Nellaformazione di un legame covalente possono essere condivise anche piu di una coppiadi elettroni.
E' il caso ad esempio delle molecol e dell'ossigeno e dell'azoto.

L'ossigeno presenta 6 elettroni nell'ultimo livello con una configurazione elettronica superficiale 252
2p*, con due elettroni spaiati su due orbitali p. Per completare I'ottetto ciascun atomo di ossigeno



condivide dunqgue 2 elettroni. Ciascun atomo di ossigeno ora "vede' intorno a sé 8 elettroni nel suo
livello energetico pit superficiae.
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La molecola di O, € quindi tenuta insieme da un legame covalente doppio. che pud essere
rappresentato con due trattini posti trai ssmboli chimici del due atomi (O = O)

Dttetti
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due coppie condivise legarne covalente  Molecola di Qssigeno
di elettroni doppio
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Un legame doppio € piu corto e piu forte di un legame semplice.

Nel caso dell'azoto la configurazione elettronica superficide & del tipo 2% 2p°, con tre elettroni spaiati
su due orbitali p. Per completare I'ottetto ciascun atomo di Azoto deve dunque condividere 3 elettroni
NN

Il legame che si forma e che tiene uniti gli atomi di Azoto in N, € un legame covalentetriplo che pud
essere rappresentato con tre trattini posti trai simboli chimici dei due atomi (N =N).

Otteth
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tre coppie condivise  legarmne covalente  Molecola di Azoto
di elettroni triplo

Un legametriplo e piu corto e piu forte di un legame doppio.

Riassumendo
Cls  :Cl'+:Cl:—:Cl--Cl: |CI-CI
0  0:4:0 — 0:0  0=0
N. iN: + iN:—==:N::N: IN=N|

Il numero di doppietti elettronici condivisi che tiene uniti due atomi € detto ordine di legame. Un
legame singol o presenta ordine = 1, un legame doppio ordine = 2, un legame triplo ordine = 3.
Lalunghezza del legame decresce all’ aumentare dell’ ordine di legame (un legame doppio € piu corto di
uno semplice ed uno triplo & piu corto di uno doppio).

L’energia di legame aumenta al’ aumentare dell’ ordine di legame (un legame doppio € piu forte di un
legame semplice ed un legame triplo € piu forte di un legame doppio).

Mentre i legami semplici permettono la libera rotazione degli atomi intorno al'asse di legame, i
legami doppi e tripli non permettono rotazioni.



7.1.1 Raggio covalente

La lunghezza dei legami covalenti & correlabile al raggio covalente degli elementi.

Si definisce raggio covalente di un elemento la meta della lunghezza del legame covalente
singolo che tiene uniti due atomi del medesimo elemento in una molecola neutra. In realta tale
definizione non si pud applicare a tutti gli elementi.

L'ossigeno, ad esempio, forma una molecola O, in cui i due atomi sono uniti da un legame di
ordine = 2 (covalente doppio e non singolo). In questo caso si stima il raggio covalente
analizzando molecole che contengano il gruppo -0O-0O-.

In altri casi si misura la lunghezza del legame A-X che un elemento X presenta con l'elemento A di
cui € noto il raggio covalente e si stima il suo raggio covalente per differenza con il raggio
covalente noto di A. Spesso si usa il Carbonio che si lega facilmente con molti elementi chimici e
di cui € noto il raggio covalente.

Nel caso di elementi metallici, i cui atomi sono tenuti insieme da un legame metallico, si parla piu
propriamente di raggio metallico. Piu in generale si parla di raggio atomico, covalente o
metallico, in relazione al tipo di legame che tiene uniti gli atomi.

Raggio atomico (covalente e metallico) (in pm)

H He
37 32
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Rb || Sr Y Zr ||Nb||Mo|| Tc ||[Ru||Rh||Pd||Ag | Cd || In || Sn || Sb || Te I Xe
211]{192 |[ 162 |[ 148 |[137]|[145]|[ 156 ||126]|[135]|[131|{153]| 148 || 144/ 141 |[ 138 || 135|[ 133 ] 130

Cs || Ba La Hf || Ta|| W || Re |[|Os || Ir || Pt [[Au || Hg || TI Pb Bi Po || At || Rn
225((198 || 169|| 150(|138||146|| 159 ||128||137|[ 128144 || 149 || 148]|| 147 || 146 145

Fr || Ra || Ac Rf ||Db || Sg || Bh || Hs || Mt || Ds || Rg |[|Uub ||Uut||Uuq|(Uup [|Uuh ||Uus |[Uuo

7.1.2 Legamedativo e promozione elettronica

Da quanto abbiamo fin qui visto ci s potrebbe attendere che il numero di legami covalenti che un
atomo puo formare non possa mai essere superiore a numero di eettroni spaiati che deve condividere
al fine di completare I'ottetto. In realtacio e vero nellamaggior parte dei casi, manon in tutti.

In acuni casi gli atomi riescono infatti a formare piu legami di quanti apparentemente sembra loro
consentito sulla base della loro configurazione elettronica superficiale. E' necessario tener presente che
ogni legame in pit che s forma produce un ulteriore aumento di stabilita della molecola e dunque gli
atomi tendono amassimizzare il numero di legami formati.

Laformazione di legami di tipo “dativo” ed i process di “promozione elettronica’ sono stati introdotti
per giustificare laformazione di ulteriori legami rispetto al numero di elettroni spaiati di un atomo.

Legame dativo

Un legame covalente si puo formare a partire da un doppietto elettronico messo a disposizione da un
atomo donator e (0 dator €) e da un orbitale vuoto messo a disposizione da un atomo accettore.

Tale legame e detto legame covalente dativo ed una volta formatosi e indistinguibile da un normale
legame covalente.
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Il legame dativo puo essere rappresentato come una freccia che va dal doppietto solitario dell’atomo
datore D all’ atomo accettore A.

D:—A
S consideri ad esempio lo Zolfo e I'Ossigeno, entrambi appartenenti a VI gruppo A, aventi
configurazione superficiale s2p?, con due doppietti, due elettroni spaiati e due elettroni mancanti per
raggiungere la configurazione dell'ottetto.

IS 10-
Sulla base delle configurazioni superficiali dei due elementi ci potremmo attendere |la formazione di un
composto del tipo S=0O, con formazione di un legame covalente doppio a seguito della condivisione di
entrambi gli elettroni spaiati di ciascun elemento. In questo modo ciascun atomo completa infatti

|’ ottetto.

§::00 — S=0
In realta quando lo Zolfo reagisce con I’ Ossigeno genera SO, (anidride solforosa) ed SO; (anidride
solforica), riuscendo in tal modo a legare fino ad atri due atomi di ossigeno in piu rispetto a quanto

previsto.

Per giustificare la formazione di questi legami s ammette dunque che lo zolfo possa utilizzare per
legarsi non solo gli elettroni spaiati, ma anche i doppietti solitari. Tuttavial’ Ossigeno non ha orbitali
superficiai vuoti da poter utilizzare.

Si ammette quindi che I'Ossigeno possa subire unatransizione dalla configurazione piu stabile, prevista
dallaregola di Hund ad una configurazione, meno stabile nella quale un e ettrone viene spostato da un
orbitale p semisaturo, generando un orbitale vuoto, all’ altro orbitale p semisaturo.

0
) — [t [

25 2p 25 2p
IQ — 10

In questo modo |'ossigeno possiede ora un orbitale p vuoto che puo utilizzare come accettore di un
doppietto elettronico per formare un ulteriore legame chimico con lo zolfo di tipo dativo, per dare
I"anidride solforosa SO,. |l passaggio dell’ossigeno ad una configurazione meno stabile richiede
ovviamente energia, ma gquesta viene piu che compensata dall’ aumento di stabilita che si ottiene con la
formazione di un ulteriore legame.

Ol
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Nel caso lo Zolfo utilizzi entrambi i suoi doppietti solitari per formare due legami dativi con atrettanti
atomi di ossigeno s formal'anidride solforica SOs.
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Il legame dativo ci permette di giustificare la capacita che hanno molti elementi ( in particolare gli

elementi alla fine di un periodo) di formare un numero variabile di legami con |'ossigeno (valenza
variabile) legandosi con in diverse proporzioni (legge delle proporzioni multiple di Dalton).



Il cloro, ad esempio, che possiede una configurazione superficiale s2 p2, presenta un el ettrone spaiato e
ben tre doppietti non condivisi disponibili per legami dativi. Si giustificano in tal modo I'esistenza di
ben quattro composti ossigenati del cloro: I'anidride ipoclorosa CloO, I'anidride clorosa CloOg,
I'anidride clorica Cl>Og e I'anidride perclorica Cl,05.

Non e necessario che un atomo liberi un orbitale per poter effettuare un legame dativo. In molti casi
esistono giaorbitali naturalmente liberi.

Un esempio s ha nella reazione di dissociazione ionica dell’acquain ioni H eioni OH". In realtain
soluzione non esistono ioni H liberi poiché usano il loro orbitale 1s vuoto per legarsi, tramite
legame dativo, ad uno dei due doppietti solitari dell’ ossigeno di una molecola d' acqua, con formazione
di ioni ossonio (o idronio) HzO".

H,01-H* = H3;0*

Unavoltache lo ione ossonio si e formato, i 3 atomi di idrogeno sono perfettamente equivalenti ed i tre
legami covalenti cheli legano all’ ossigeno risultano indistinguibili.

H 3 A
| = |
"He—10—H H—O0—H

Ione ossonio
Promozione Elettronica
Come abbiamo appena visto, laformazione di legami stabilizza la molecola al punto che, in alcuni casi,
un atomo puo assumere configurazioni elettroniche meno stabili che tuttavia gli consentono di formare
un maggior numero di legami. La promozione elettronica, ad esempio, € un processo di questo tipo,
che consente ad un atomo di trasferire un elettrone da un orbitale superficiale saturo ad un orbitale
superficiae vuoto. In questo modo un doppietto viene trasformato in due elettroni spaiati che, condivisi
con altri atomi, possono essere utilizzati per formare due ulteriori legami chimici.
E’ il caso del Carbonio che, in quasi tutti i suoi composti promuove un el ettrone dall’ orbitale saturo 2s
ad un orbitale 2p vuoto

------
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Pur passando da una configurazione el ettronica superficiale piu stabile ad una meno stabile, il Carbonio
dispone ora di 4 elettroni spaiati (contro i due precedenti) che pud condividere formando 4 legami
chimici.

La promozione e ettronica avviene quando la differenza di energiatral’ orbitale di partenza e quello di
arrivo é piccola.

7.1.3 Lageometria delle molecole: teoria VSEPR
| legami covalenti sono direzionali, nel senso che formano tra loro angoli caratteristici che
determinano la geometria della molecola. La geometria di una molecola e di conseguenzagli angoli di



legame possono essere previsti in modo semplice applicando la teoria VSEPR (Valence-Shell
Electron-Pairs Repulsion = repulsione tra doppietti elettronici dello strato di valenza).

Secondo tale teoriai doppietti elettronici piu esterni (strato di valenza), essendo carichi negativamente,
s respingono, tendendo a disporsi il piu lontano possibile gli uni dagli atri, in modo da rendere minima
laforzarepulsiva e piu stabile I'intera molecola.

La teoria prevede inoltre che i doppietti solitari (non impegnati in legami) tendano ad occupare un
volume maggiore rispetto ai doppietti elettronici condivisi (impegnati in legami) ed esercitino pertanto
una forza repulsiva piu intensa. In prima approssimazione possiamo stilare la seguente graduatoria
relativa dell'intensita della repul sione esercitata tra coppie di elettroni

repulsione tra coppie solitarie > repulsione tra coppie solitarie e coppie di legame > repulsione tra coppie di legame

Inoltre nellateoria VSEPR i legami doppi e tripli vengono considerati ala stregua di legami semplici e
la geometria di una molecola dipende unicamente dal numero di legami (indifferentemente semplici,

doppi o tripli) edi coppie solitarie che presental’ atomo centrale (numer o sterico)
numero sterico = numero legami + numero coppie solitarie

Lageometriadi unamolecola é determinata dal suo numero sterico (NS)

A) NS=2 - Geometria lineare (AX;)

Molecole con due soli legami e nessun doppietto solitario (AX2) risultano lineari, con le coppie di
legame che, respingendosi, si dispongono equidistanti, formando angoli di legame di 180°
X—A—X
Come abbiamo detto, i legami possono essere indifferentemente singoli, doppi o tripli. Presentano, ad
esempio, geometria lineare I’idruro di Berillio (BH>), I’anidride carbonica (CO,) e I’acido Cianidrico
(HCN)
H—Be—H 0=C=0 H—C=N

B) NS=3 - Geometria trigonale planare (AX3, AX5E)

- Molecole con tre legami e nessun doppietto solitario (AX3) risultano trigonali planari, con le coppie di
legame disposte equidistanti su di un piano, con angoli di legame di 120°. Presentano, ad esempio,
geometriatrigonale planareil cloruro di Boro (BCl3) elaformaldeide (H.CO).

| H
B—Cl a—a]

cl H

- Molecole con due legami ed un doppietto solitario (AX2E) risultano angolate, con un angolo di
legame leggermente inferiore a 120° a causa della maggior repulsione del doppietto solitario sui
doppietti di legame. Presenta una geometria angolata (derivata da una trigonale planare) |’ anidride
solforosa (SO,)



C) NS=4 - Geometria tetraedrica (AX,;, AX3E, AX;E,)

- Molecole con quattro legami e nessun doppietto solitario (AX,) risultano tetraedriche, con le coppie di
legame disposte equidistanti ed angoli di legame di 109,5°. E' il caso del metano (CHy). la cui
molecola, come tutte le molecole tridimensionali, puo essere rappresentata con legami a cuneo. Si
utilizzano cunei pieni per rappresentare i legami che escono dal piano avvicinandosi all’ osservatore e
cunel tratteggiati per rappresentare i legami che si alontanano.

- Molecole con tre legami ed un doppietto solitario (AX3E) presentano una geometria piramidale di
derivazione tetraedrica, con la coppia solitaria ad un vertice del tetraedro che comprime gli angoli di
legame, portandoli ad un valore inferiore rispetto a quello caratteristico della geometria tetraedrica. E’
il caso dell’ammoniaca (NHs). la cui molecola piramidale presenta angoli di legame di circa 107°.

doppietto salitario

D

repulsione repulsione

- Molecole con due legami e due doppietti solitari (AX2E2) presentano una geometria angolata di
derivazione tetraedrica, con le due coppie solitarie ai due vertici del tetraedro che esercitano una forte
repulsione e comprimono I’angolo di legame, portandolo ad un valore inferiore rispetto a quello
caratteristico della geometriatetraedrica. E’ il caso dell’ acqua (H20). la cui molecola angolata presenta
un angolo di legame di 104,5°.
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D) NS=5 - Geometria bipiramidale trigonale (AXs, AX4E, AX3E,, AX5E3)

- Molecole con cinque legami e nessun doppietto solitario (AXs) risultano bipiramidali trigonali, con

tre legami che si dispongono su di un piano (legami equatoriali) a 120° I’uno dall’ altro e gli altri due

legami (legami assiali) disposti perpendicolarmente, uno sopra e I’atro sotto a piano equatoriale, a

formare due piramidi a base triangolare unite per labase. E’ il caso del Pentacloruro di Fosforo (PCls).
Cl

Cl
Cl”””"IJ'—CI CI{_H\ |
2 7
Cl \
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E) NS=6 — Geometria ottaedrica (AXs, AXsE, AX4E,, AX3E3, AX;E,)

- Molecole con sei legami e nessun doppietto solitario (AXeg) risultano ottaedriche con quattro legami
equatoriali distanziati di 90° e due legami equatoriali. Presenta questa geometria |’ Esafluoruro di Zolfo
(SFe).

F

F"r-"'-".r; S‘ ._'.'L"-F

FJ|HF

F

F) NS=7 - Geometria bipiramidale pentagonale (AX;, AXcE, AXsE,, AX4E3, AX3E,4,
AX;Es)

- Molecole con sette legami e nessun doppietto solitario (AX>) risultano bipiramidali con cingque legami
equatoriali distanziati di 72° e due legami equatoriali. Presenta questa geometria |’ Eptafluoruro di lodio

(IF).

Naturamente in tutte le strutture, |’eventuale presenza di doppietti solitari modifica la geometria
originaria, comprimendo gli angoli dei legami residui.
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7.1.4 Legame covalente polare: elettronegativita e momento di dipolo

Quando gli elettroni vengono condivisi da atomi del medesimo elemento, ciascun atomo li attrae
con la medesima intensita. In questo caso gli elettroni condivisi (elettroni di legame) possono
essere immaginati come una nuvola negativa che si dispone in maniera uniforme e simmetrica
intorno ai due nuclei senza produrre alcun tipo di polarita sulla molecola. Si parla in questo caso di
legame covalente puro.

Nella maggior parte dei casi pero gli atomi che formano il legame covalente appartengono ad
elementi diversi che presentano una diversa forza di attrazione sugli elettroni di legame.

Si definisce elettronegativita ) (la lettera greca “chi”) la forza con cui un atomo attira a sé gli
elettroni condivisi.

L'elettronegativita € una grandezza di difficile valutazione poiché, a differenza dell'affinita elettronica e
dell'energia di ionizzazione che s riferiscono ad atomi isolati, |’elettronegativita si riferisce ad atomi
legati ad altri atomi.



In generale il valore dell'eettronegativita pud dunque variare, per uno stesso elemento, in relazione al
tipo ea numero di atomi di altri elementi impegnati nel legame.

Nonostante cio, al fine di avere a disposizione un parametro che permetta di valutare, anche se in modo
approssimato, la polarita di un legame, sono stati proposti diversi metodi di calcolo per assegnare un
valore di elettronegativitaal divers elementi.

Trai metodi piu importanti vi sono quelli proposti da Mulliken e da Pauling.

L'elettronegativita secondo Mulliken e pari ala media aritmetica dell'energia di ionizzazione e
dell'affinita el ettronica.
_ |Eion | +|EAE |
2
L'elettronegativita secondo Pauling di un elemento A viene calcolata conoscendo I'elettronegativita di
un elemento B attraverso la seguente relazione

‘ZA_ZB‘:‘/X

Pauling ammette cioé che la differenza di elettronegativita tra due elementi sia uguale alla radice
quadrata di una quantita A, detta energia di risonanza ionico-covalente espressain eV, il cui valore &
dato da

dove

Das = energiadi legame del composto A-B
Daa = energiadi legame del composto A-A
Dgs = energiadi legame del composto B-B

v DasDgs = media geometrica delle energie dei legami covalenti puri A-A e B-B, assunta come
stima dell’ energiadi legame di un ipotetico legame covalente puro A-B

In altre parole, I'energia di risonanza ionico-covalente A misura la differenza di energiatrail legame
covaentereale AB ed un ipotetico legame covaente puro AB.

Nel caso I'energia di legame sia espressain kJ/mol o in kcal/mol é necessario applicare un coefficiente
k di conversione (per trasformare in eV/particella), che val e rispettivamente 0,0103643 e 0,0433641.

‘ZA_ZB‘z vK-A
Per poter utilizzare larelazione di Pauling é evidentemente necessario fissare arbitrariamente |'elettron
egativitadi un elemento che faccia da riferimento. Pauling assunse per I'idrogeno y = 2,1.
Esempio

Calcoliamo I'elettronegativita del Cloro secondo Pauling, sapendo che I'energia del legame H5 € 436 kJ/mol, del legame
Cl5 € 242 kJ/mol e del legame HCI & 431 kJ/mol.

L'energia del legame HCI considerato come covalente puro & pari a \/Ddz DH2 = /242 - 436 = 324,826 kJ / mol
L'energia di risonanza ionica-covalente & pari A = DHCI - DCIZ . DH2 =431- 324,826 = 106,174 kJ/ mol
La differenza di elettronegativita calcolata & pertanto \Zd —)(H‘ = \/k -A = \/0,0103643-106,174 = l05

Sapendo che I'elettronegativita dell'idrogeno € convenzionalmente 2,1 si ottiene per il Cloro
Yo =% +1,05=21+105=315

k %k Xk X Xk Xk %k %k *%



La scala di Mulliken e piu rigorosa della scala di Pauling essendo costruita su grandezze misurabili.
Nella pratica s usa pero prevalentemente la scala di Pauling in quanto per molti elementi il valore
dell'affinita elettronica e di difficile determinazione.

D'dtra parte le due scale forniscono valori in gran parte coincidenti, risultando legate, anche se in modo
approssimato, dalla seguente relazione

X Mulliken = 2578 X Pauling

Esempio

Calcoliamo I'elettronegativita del cloro secondo Mulliken sapendo che la sua energia di ionizzazione € pari a 1260 kJ/mol
(13,1 eV/particella) e la sua affinita elettronica € pari a -349 kJ/mol (-3,6 eV/particella) e convertiamo il valore ottenuto
nella scala di Pauling

1 1
ot = §(| E.I+AE])= 5(13,1+ 36)=835

trasformiamo ora il valore nella scala di Pauling

: 8,35
Zpau“ng — %Mulllken _ _ 3,00

| valori di elettronegativita secondo Pauling si trovano tabulati nella tabella periodica e presentano il
valore minimo in basso a sinistra (Francio = 0.7) e crescono diagonalmente fino ad assumere il valore
massimo in ato adestra (Fluoro = 4).

| Elettronegativita (Pauling)

H He
2.20

Li Be B C N (o) F Ne
0.98(| 1.57 2.04]|2.55(|3.04|[3.44||3.98

Na || Mg Al Si P S Cl || Ar
0.93([1.31 1.61((1.90](|2.19(|2.58((3.16

K Ca Sc || Ti \" Cr|{Mn || Fe|[Co | Ni||Cul|lZn || Ga | Ge || As || Se || Br || Kr
0.82f| 1.0 ||1.36]||1.54||1.63(|1.66]|| 1.55((1.83((1.88||1.91{|1.90([1.65(|1.81]|2.01]||2.18([2.55((2.96]| 2.9

Rb || Sr Y Zr |Nb|[Mo|| Tc [Ru||Rh | Pd|[Ag|/|Cd || In || Sn || Sb || Te I Xe
0.82(|0.95 [|1.22][1.33]| 1.6 ||2.16|| 1.9 || 2.2 ||2.28]|2.20([{1.93]{1.69(|1.78([1.80]|2.05(| 2.1 |[2.66]| 2.6

Cs||Ba|fLa||Hf [[Ta || W Re |[Os || Ir || Pt [ Au||Hg || TI || Pb || Bi || Po || At || Rn
0.79(|0.89 ||1.10|| 1.3]|| 1.5 [|2.36|[ 1.9 || 2.2 ||2.20(|2.28([2.54|{2.00(|1.62((1.87]|2.02|| 2.0 || 2.2

Fr || Ra || Ac || Rf || Db || Sg || Bh || Hs || Mt |[ Ds || Rg |[Uub|{Uut||Uuq||Uup|(Uuh||Uus|(Uuo
0.7 || 0.9

Ce || Pr||Nd ||Pm|Sm || Eu|l Gd |[Tb|[ Dy ||Ho || Er || Tm |/ Yb || Lu
1.12((1.13((1.14][1.14]{1.17]|1.2]|1.29(|1.2]|1.22(|1.23||1.24|[1.25] 1.1]|1.27

Th || Pa U || Np || Pu [|[Am|/Cm (|Bk|| Cf || Es || Fm || Md ||No || Lr
1.1 1.5(|1.38|[1.36]{1.28]|1.3|| 1.3||1.3]| 1.3 || 1.3|| 1.3|[ 1.3 |[1.3

E' evidente che tanto maggiore sara la differenza di elettronegativita tra due elementi impegnati in un
legame, tanto maggiore sarala polarita del legame.

Dunque, quando s forma un legame covalente tra due atomi che presentano diversa elettronegativita la
nube elettronica che costituisce il legame covalente risulta spostata verso I'atomo piu el ettronegativo.
Quest'ultimo acquista pertanto una carica parzialmente negativa (indicata con [-), mentre l'altro una


http://it.wikipedia.org/wiki/Elio
http://it.wikipedia.org/wiki/Litio
http://it.wikipedia.org/wiki/Berillio
http://it.wikipedia.org/wiki/Boro
http://it.wikipedia.org/wiki/Carbonio
http://it.wikipedia.org/wiki/Azoto
http://it.wikipedia.org/wiki/Ossigeno
http://it.wikipedia.org/wiki/Fluoro
http://it.wikipedia.org/wiki/Neon
http://it.wikipedia.org/wiki/Sodio
http://it.wikipedia.org/wiki/Magnesio
http://it.wikipedia.org/wiki/Alluminio
http://it.wikipedia.org/wiki/Silicio
http://it.wikipedia.org/wiki/Fosforo
http://it.wikipedia.org/wiki/Zolfo
http://it.wikipedia.org/wiki/Cloro
http://it.wikipedia.org/wiki/Argon
http://it.wikipedia.org/wiki/Potassio
http://it.wikipedia.org/wiki/Calcio_%28metallo%29
http://it.wikipedia.org/wiki/Scandio
http://it.wikipedia.org/wiki/Titanio
http://it.wikipedia.org/wiki/Vanadio
http://it.wikipedia.org/wiki/Cromo
http://it.wikipedia.org/wiki/Manganese
http://it.wikipedia.org/wiki/Ferro
http://it.wikipedia.org/wiki/Cobalto
http://it.wikipedia.org/wiki/Nichel
http://it.wikipedia.org/wiki/Rame
http://it.wikipedia.org/wiki/Zinco
http://it.wikipedia.org/wiki/Gallio_%28elemento%29
http://it.wikipedia.org/wiki/Germanio
http://it.wikipedia.org/wiki/Arsenico
http://it.wikipedia.org/wiki/Selenio
http://it.wikipedia.org/wiki/Bromo
http://it.wikipedia.org/wiki/Kripton_%28elemento%29
http://it.wikipedia.org/wiki/Rubidio
http://it.wikipedia.org/wiki/Stronzio
http://it.wikipedia.org/wiki/Ittrio
http://it.wikipedia.org/wiki/Zirconio
http://it.wikipedia.org/wiki/Niobio
http://it.wikipedia.org/wiki/Molibdeno
http://it.wikipedia.org/wiki/Tecnezio
http://it.wikipedia.org/wiki/Rutenio
http://it.wikipedia.org/wiki/Rodio
http://it.wikipedia.org/wiki/Palladio
http://it.wikipedia.org/wiki/Argento
http://it.wikipedia.org/wiki/Cadmio
http://it.wikipedia.org/wiki/Indio
http://it.wikipedia.org/wiki/Stagno
http://it.wikipedia.org/wiki/Antimonio
http://it.wikipedia.org/wiki/Tellurio
http://it.wikipedia.org/wiki/Iodio
http://it.wikipedia.org/wiki/Xeno
http://it.wikipedia.org/wiki/Cesio_%28elemento%29
http://it.wikipedia.org/wiki/Bario
http://it.wikipedia.org/wiki/Lutezio
http://it.wikipedia.org/wiki/Afnio
http://it.wikipedia.org/wiki/Tantalio
http://it.wikipedia.org/wiki/Tungsteno
http://it.wikipedia.org/wiki/Renio
http://it.wikipedia.org/wiki/Osmio
http://it.wikipedia.org/wiki/Iridio
http://it.wikipedia.org/wiki/Platino
http://it.wikipedia.org/wiki/Oro
http://it.wikipedia.org/wiki/Mercurio_%28elemento%29
http://it.wikipedia.org/wiki/Tallio
http://it.wikipedia.org/wiki/Piombo
http://it.wikipedia.org/wiki/Bismuto
http://it.wikipedia.org/wiki/Polonio
http://it.wikipedia.org/wiki/Astato
http://it.wikipedia.org/wiki/Radon
http://it.wikipedia.org/wiki/Francio
http://it.wikipedia.org/wiki/Radio_%28elemento%29
http://it.wikipedia.org/wiki/Laurenzio
http://it.wikipedia.org/wiki/Rutherfordio
http://it.wikipedia.org/wiki/Dubnio
http://it.wikipedia.org/wiki/Seaborgio
http://it.wikipedia.org/wiki/Bohrio
http://it.wikipedia.org/wiki/Hassio
http://it.wikipedia.org/wiki/Meitnerio
http://it.wikipedia.org/wiki/Darmstadtio
http://it.wikipedia.org/wiki/Roentgenio
http://it.wikipedia.org/wiki/Ununbio
http://it.wikipedia.org/wiki/Ununtrio
http://it.wikipedia.org/wiki/Ununquadio
http://it.wikipedia.org/wiki/Ununpentio
http://it.wikipedia.org/wiki/Ununhexio
http://it.wikipedia.org/wiki/Ununseptio
http://it.wikipedia.org/wiki/Ununoctio

carica parzidmente positiva (5+). La distribuzione assmmetrica della nuvola elettronica produce
dunqgue due poli aventi carica opposta (dipolo) ed il legame viene percio definito covalente polare.

E’ cio che accade, ad esempio nella molecola dell’ acido Cloridrico (HCI) in cui I’ ldrogeno condivide
un elettrone con il Cloro. Il Cloro piu elettronegativo presenta una parziale carica negativa e la
molecoladi HCI risulta polare

5 o
H= :-[Z‘”

La distribuzione di carica éettrica di un dipolo puo essere rappresentata tramite una mappa (o
superficie) di potenziale elettrostatico (0 densita elettronica) dove le tonalita del rosso indicano la
carica negativa, quelle del blu la carica positiva, mentreil verde la neutralita.
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Maggiore e la differenza di elettronegativita (Ay) tra i due elementi e maggiore sara la polarita del
legame (le cariche parziali saranno piu vicine ad unaintera carica).

Quando la differenza di elettronegativitatrai due elementi superail valore critico di 1.9, si assume che
I’ elemento piu el ettronegativo siain grado di strappare |’ elettrone al’ altro elemento ed il legame viene
descritto come ionico. Possiamo dunque descrivere il legame ionico come un caso limite del legame
covaente polare per Ay > 1.9

L'intensita di un dipolo si esprime attraverso la determinazione del suo momento dipolare. Si definisce
momento dipolare p il prodotto della carica q associata ad uno dei baricentri di carica (la carica
dell'atro baricentro havalore uguale e di segno opposto) per ladistanzar trai baricentri.

H=Q-r

L'unitadi misuradel momento dipolare eil debye (D).
Un momento dipolare presenta l'intensita di 1 debye quando 2 cariche élettriche di segno opposto,
aventi intensitadi 10'° u.e.s. (unita elettrostatiche o franklin) si trovano aladistanzadi 1 A.



1D =10"%yes A = 3,335641-10°°Cm

Per caratterizzare la polarita di un legame covaente & possibile assegnargli una certa percentuale di
carattere ionico, calcolabile in funzione del suo momento dipolare.

La percentuale di carattere ionico si calcola come rapporto percentuale tra il momento dipolare
effettivo (misurato) ed il momento dipolare di un teorico legameionico

%C.L = Leffettivo 1
Hionico
[l momento dipolare di un ipotetico |legame completamente ionico si calcola con
Mionico = Qe* r = 4,8 ¢ 1

dove Q. &lacaricadell'dlettrone (e= 4,8 10"’ u.e.s) ed r il vaore dellalunghezza del legamein A.

Ad esempio, sapendo che il momento dipolare dell’ acido cloridrico € puq = 1,1 D e lalunghezza del
legame H-Cl & di 1,27 A, si calcola

9%Cl = Heffetvo 100 - L1 __

Hionico 4,8-1,27

Sopra I’atomo di Cloro € presente una parziale carica negativa (5-) pari a 18% dell’intera carica

dell’ elettrone, mentre sopra I’atomo di Idrogeno sara presente una parziale carica positiva (5+) della
medesima intensita.

-100 =18%

La polarita di un legame pud anche essere stimata utilizzando |a relazione di Pauling che correla la
percentuale di carattereionico aladifferenzadi elettronegativita (Ay).

2
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%Cl.=|1-e
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Ad esempio, sapendo che la differenza di eettronegativita tra ldrogeno e Fluoro e pari a AX = Xr- Xy =
4 -2,2 =1,8, possiamo stimare la percentuae di carattere ionico dell’ acido fluoridrico

18

%CLye = |1-e [ 2 } .100 = 55,5%

Il momento dipolare € una grandezza vettoriale, che viene rappresentata con una freccia orientata dal
polo positivo a quello negativo.
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Nelle molecole in cui sono presenti pit legami il momento di dipolo dell’intera molecola risulta essere
la somma vettoriale dei momenti di dipolo dei singoli legami. Se il momento di dipolo risultante €



diverso da zero alora la molecola € polare. Se il momento di dipolo risultante € uguale a zero, la
molecolarisulta apolare (anche sei suoi legami sono polari).

La polarita di una molecola dipende quindi non solo dalla polarita dei suoi legami, ma anche dalla sua
geometria.

Cosi, ad esempio, se confrontiamo la polarita dell’anidride carbonica e dell’acqua, troveremo che
mentre |’ anidride carbonica e apolare, |’acqua € polare. L’anidride carbonica e infatti una molecola
lineare ed il momento di dipolo dei suoi due legami risulta essere uguale e contrario, per cui il
momento risultante € nullo.

L’ acqua € invece una molecola angolata e la polarita dei suoi due legami s compone vettorialmente per
dare un momento di dipolo diverso da zero. L’ acqua e un dipolo.

riarnento dipolare

risultante
&- Z 0+ h- \\ \
-t 44—
samma
COz Hz O vettoriale
pH=10 U=1.85pD

In effetti il momento dipolare totale di una molecola € dato dalla somma vettoriale non solo dei
momenti dipolari relativi ai legami covalenti, ma anche ai dipoli associati ale coppie solitarie presenti

nellamolecola
.;? | ___9/

Ammoniaca (=147 D) Acqua (u=185D)

Una molecola polare € un minuscolo dipdlo il quale & in grado di ruotare orientandosi opportunamente

Se posto in un campo elettrico.
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Dipoli orientati in un campo elettrico



7.1.5 Molecole con eettroni spaiati e paramagnetismo

Non sempre gli atomi utilizzano tutti i loro elettroni spaiati per effettuare legami chimici. In qualche
caso puo accadere che in una molecola sopravvivano degli orbitali insaturi.
Un tipico esempio di tale comportamento e rappresentato dal monossido di azoto.
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Tutte le sostanze che s trovano a possedere un elettrone spaiato risultano essere paramagnetiche,
vengono cioé debolmente attratte dai poli di un magnete. Tale comportamento € dovuto proprio al
debole campo magnetico associato all'elettrone, non compensato in questo caso da un elettrone con spin
opposto.

7.1.6 Strutturedi Lewismolecolari e caricaformale

La convenzione introdotta da Lewis per rappresentare gli elettroni di valenza degli elementi viene
utilizzata anche per rappresentare intere molecole. Per scrivere la struttura di Lewis di una molecola e
necessario conoscere la sua formula molecolare e la connettivita

La formula molecolare e la connettivita sono determinate sperimentalmente e devono essere note. La
connettivita o costituzione € I’ ordine con cui gli atomi di unamolecola sono connessi.

Ad esempio il nitrito di metile haformula molecolare CHsNO, e la sua connettivita e C-O-N-O con tutti
gli idrogeni legati a carbonio.

Vediamo di seguito i 6 passaggi necessari per scrivere correttamente una struttura di Lewis molecolare.
Useremo il nitrito di metile CH3;NO..

1. Determinareil numero degli elettroni di valenza della molecola.

Per una molecola neutra, il numero di elettroni di valenza € uguale alla somma degli elettroni di
valenza degli atomi coinvolti (elettroni superficiali che compaiono nella struttura di Lewis
dell’elemento). Si ricordi che il numero di elettroni superficiali coincide in genere con il numero
d’ ordine del gruppo chimico a quae I’'elemento appartiene. Cosi I'Ossigeno (VI gruppo A)
possiede 6 eettroni di valenza, I’ Azoto (V gruppo A) ne possiede 5, il Carbonio 4 (1V gruppo A) e
I’Idrogeno 1 elettrone di valenza (1 gruppo A).

Per una molecola elettricamente carica il numero di elettroni di valenza e uguale a numero di
elettroni di valenza degli atomi, a quale va sommato il numero delle cariche negative o sottratto il
numero delle cariche positive. Ad esempio I’ anione solfato SO,* possiede 32 elettroni di valenza
(6 per I’'atomo di Zolfo, 6 per ogni atomo di ossigeno e 2 per le due cariche negative dell’ anione).

Elettroni di valenza S042"
6+ 46+ 2 =32
5. 40 2Ze

confiqurazionidi Lewis Elermenti



Il nitrito di metile (CHsNO,) presenta 24 elettroni di valenza. Ogni idrogeno contribuisce infatti con
1 elettrone di valenza, il carbonio con 4, I’azoto con 5 ed ogni atomo di ossigeno con 6 per un
totale di 24 elettroni.

Elettroni di valenza CHaMNO2

44+ 31y + 5+ 26y =24

Prord

:C- 3H- N- 2:0-
configurazioni di Lewis Elernent

Costruire un primo schema di legame, rispettando la connettivita e collegando gli atomi con un
legame covalente semplice.

i
H—?—O—N—O

H
6 legami = 12 elettroni di legame

Determinare gli elettroni residui da posizionare. Sottrarre gli elettroni di legame dagli e ettroni
di valenza, ottenendo in tal modo il numero di elettroni che devono ancora essere posizionati. Nel
nitrito di metile CH3;NO,, gli elettroni di legame sono 12, mentre quelli di valenza sono 24 e devono
pertanto essere ancora posizionati 24 — 12 = 12 elettroni.

Aggiungere gli elettroni residui come coppie di eettroni di non-legame (elettroni non condivisi
0 coppie solitarie o lone pairs) in modo che il maggior numero di atomi presenti 8 elettroni
(ovviamente non I’idrogeno), iniziando con gli atomi piu elettronegativi.

i
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Spostar e coppie solitarie per completare |’ ottetto. Se un atomo non ha I’ ottetto completo, usare
una coppia di elettroni solitari dell’atomo adiacente che possiede il maggior numero di doppietti
non condivisi, per formare un doppio o un triplo legame. Nella struttura precedente si osserva, ad
esempio, che |’ azoto ha solo 6 eettroni (4 condivisi coni due atomi di Ossigeno e 2 non condivisi).
Trasferiamo dunque un doppietto solitario dall’Ossigeno terminale (che ha 3 doppietti non
condivisi, contro i 2 doppietti dell’ ossigeno centrale), per formare un doppio legame N=0O.
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La regola per la quale ogni atomo legato deve avere non piu di 8 elettroni superficiali (regola
dell’ ottetto) vale rigorosamente solo per gli elementi non metallici del secondo periodo chimico (C
N O F) i quali, non possedendo orbitali d, non sono in grado di trasferirvi eettroni (promozione
elettronica) per aumentare il numero dei loro legami. | primi elementi del secondo periodo possono
avere meno di otto elettroni nel loro stato legato (4 per il Berillio e 6 per il Boro = ottetto
incompleto). Gli elementi non metallici dei periodi superiori a secondo possono invece avere piu
di 8 eettroni superficiali (ottetto espanso) nel loro stato legato. In particolare quelli del gruppo V-
A, come il Fosforo, possono avere 10 elettroni superficiali, mentre quelli del gruppo VI-A comelo
Zolfo possono arrivare a12 e quelli del gruppo VI1I-A, comeil Cloro ne possono avere 14.
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Ad esempio Lo Zolfo completal’ ottetto nell’ acido solfidrico, mentre arrivaa 10 elettroni nell’ acido
solforoso e a 12 elettroni nell’ acido solforico

0
H—5—H H-0—3—0-H H-0—5—0-H

|
i HH

acido solfidrico Acido solforoso acido solforico

6. Calcolare la carica formale di ciascun atomo. La carica atomica formale viene definita come la
carica che un atomo avrebbe se tutti i suoi legami venissero considerati come covalenti puri. La
carica formale di ciascun atomo € data dunque dala differenza tra gli elettroni di valenza
dell'atomo isolato e gli elettroni di valenza dell'atomo legato nella molecola. Per determinare gli
elettroni di valenza dell’atomo legato (elettroni che |I’atomo possiede nella molecola) e necessario
assegnargli un elettrone per ogni coppia di eettroni di legame ed entrambi gli elettroni di ogni sua
coppia solitaria. Si confrontano poi gli elettroni di valenza dell’atomo legato con gli eettroni di
valenza dell’atomo isolato neutro. Ogni elettrone in eccesso rappresenta una carica formae
negativa. Ogni elettrone in difetto una caricaformale positiva.

carica formale = elettroni di valenza atomo isolato - elettroni di valenza atomo legato
carica formale = elettroni di valenza - [z elettroni di legame + elettroni solitari]

Naturalmente la somma delle cariche formali di tutti gli atomi di una molecola o ione deve essere
uguale alla carica el ettrica complessiva della molecola.

Per calcolare la caricaformale sostituiamo i trattini che rappresentano i legami con coppie di puntini (i
due elettroni condivisi) e successivamente contiamo gli elettroni intorno ai singoli atomi confrontandoli
con i rispettivi eettroni di valenza degli atomi isolati



Intorno a ciascun atomo di ossigeno vi sono 6 eettroni. Poiché I’atomo di ossigeno isolato possiede 6
elettroni superficiali, i due atomi di ossigeno presentano caricaformale nulla (6-6=0)
H
HeeCol Ol Mzl O
g
Intorno al’atomo di carbonio vi sono 4 elettroni, mentre intorno all’ atomo di azoto vi sono 5 elettroni.
Poiché gli atomi di carbonio e di azoto isolati possiedono rispettivamente 4 e 5 elettroni superficiai, la
loro caricaformale e nulla.

H
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Esaminiamo ora il nitrometano, un composto che presenta la medesima formula molecolare del nitrito
di metile CHsNO,, ma diversa connettivita o costituzione (nitrometano e nitrito di metile sono due
isomeri costituzionali). Nel nitrometano il carbonio si lega direttamente a’ azoto il quale si lega ai due
atomi di ossigeno. Il primo schema di legame € dunque il seguente

il
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Abbiamo posizionato 6 legami per un totale di 12 elettroni. Gli elettroni di valenza sono sempre 24,
come per il nitrito di metile (gli atomi sono gli stessi) e c¢i rimangono dunque altri 12 elettroni da
posizionare. Assegnamo 3 doppietti solitari a ciascun atomo di  ossigeno (piu e ettronegativo
dell’ azoto) in modo da raggiungere una configurazione ad 8 elettroni
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In questo modo |I’azoto non presenta tuttavia |’ ottetto completo (ha solo 3 legami per un totale di 6
elettroni) e quindi trasferiamo un doppietto solitario di uno del due atomi di Ossigeno per formare un
doppio legame N=0O
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H-C-M — H--N
\D H 8]

Calcoliamo orala caricaformale di ciascun atomo. Sostituiamo i trattini che rappresentano i legami con
coppie di puntini (i due elettroni condivisi) e successivamente contiamo gli eettroni intorno ai singoli
atomi (elettroni di valenza degli atomi legati)

H .0:
HC,
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L’ atomo di ossigeno con il doppio legame presenta 6 elettroni, di cui 2 elettroni per i due legami e 4 per
i due doppietti solitari). Avendo I’ ossigeno isolato 6 elettroni di valenza la sua carica formale € nulla
L’ atomo di ossigeno con il legame semplice presenta invece 7 elettroni, di cui 1 elettrone per il legame
e 6 per i tre doppietti solitari. Avendo dunque un elettrone in piu rispetto ai 6 elettroni di valenzadi un
atomo di ossigeno isolato, lasuacaricaformalee-1.

H A elettroni — carica farmale O

HeeCel
H @ 7 elettroni — carica formale -1



L’atomo di Azoto presenta 4 elettroni (meta degli 8 eettroni che formano i suoi 4 legami) Avendo
dungue un elettrone in meno rispetto ai 5 elettroni di valenza di un atomo di Azoto isolato, la sua carica

formalee +1.
H 0
Heal . 4 elettroni — carica formale +1
A0

L’atomo di Carbonio presenta 4 elettroni (meta degli 8 elettroni che formano i suoi 4 legami) Avendo
dunqgue il medesimo numero di eettroni di un atomo di carbonio isolato, la sua caricaformale e nulla

Ho Lo
H--N._. 4 elettroni — carica formale 0
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Laformuladi Lewisde nitrometano sara pertanto

W0
H-C-N+ _
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Si rammenti che unaformuladi Lewis non e completa se non presenta le corrette cariche formali.

7.2 1l Legame covalente: Teoria del legame di valenza (VB)

Lateoriadel legame di valenza (Valence Bond Theory) fu proposta nel 1927 daW.Heitler e F.London
e successivamente ampliata e sviluppata da L.Pauling con |’introduzione dei concetti di risonanza
(1928) e di ibridazione orbitalica (1930). La teoria interpreta la formazione del legame covaente
mediante il concetto quantomeccanico di orbitale.

Il legame covalente, che nella teoria di Lewis viene visto come una condivisione da parte di due atomi
di una coppiadi elettroni, viene descritto come una sovrapposizione degli orbitali atomici che ospitano
i due elettroni spaiati da condividere.

Le funzioni d’onda dei due orbitali s sommano (in modo analogo ai fenomeni di interferenza per le
onde meccaniche) per dare una nuova funzione d’ onda che descrive un nuovo orbitale.

Il nuovo orbitale appartiene ad entrambi gli atomi legati ed ospitai due elettroni con spin antiparallelo.

Nel caso del legame covaente semplice che tiene uniti due atomi di Idrogeno nella molecola H,, ad
esempio, abbiamo una sovrapposizione di due orbitali 1s. Se indichiamo i due atomi di Idrogeno con
Ha e Hg, le due funzioni d’onda che st Sommano sono Wa sy € Wais

1= 1= W W We + Wp
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La funzione di distribuzione radiale della densita elettronica (probabilita) del nuovo orbitale che si
formato mostra un massimo tra i due nuclei. Si suppone che, quando gli atomi di H s avvicinano,
ciascun elettrone condiviso possa passare da un nucleo all’ atro, cioé che a distanze ravvicinate i nuclel
non ‘distinguano’ gli elettroni di legame.

Nel formare i legami gli orbitali, se possibile, tendono a massimizzare la regione di sovrapposizione.
Gli orbitai di tipo p, ad esempio, tendono a sovrappors lungo il loro asse maggiore. Nella molecola
biatomica del Fluoro F,, ad esempio, due orbitali 2p s sovrappongono lungo |’asse maggiore,
utilizzando i lobi aventi il medesimo segno, in modo che lafunzione d’ondatrai due nuclel s rinforzi,
aumentando la densita el ettronica.

2p 2p F;

Questo tipo di sovrapposizione genera un legame coval ente particolarmente intenso, detto legame o.

Nel caso di legami covalenti doppi e tripli, solo una coppia di orbitali p pud generare un legame . Gli
atri orbitali p, essendo disposti uno perpendicolarmente all’atro, sono costretti a sovrapporsi
lateralmente (lungo I’ asse minore). Questo tipo di legame covalente € piu debole (a causa della minor
sovrapposizione) ed é detto legame .
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Sovrapposizione laterale
Legame T

Quando in una molecola s forma un legame covalente doppio s genera un legame o lungo la
congiungente i due nucleée ed un legame w costituito da due nuvole elettroniche disposte
simmetricamente (sopra e sotto) rispetto a legame o. Un doppio legame € una struttura rigida e non
consente laliberarotazionedei due atomi legati attorno all’ asse di legame.
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legame doppio

Il legame doppio € quindi piu forte di un legame semplice, ma presenta tuttavia una forza inferiore a
quella di due legami semplici essendo costituito da un legame o (piu forte) ed un legame m (piu
debole).



Quando in una molecola s forma un legame covalente triplo si genera un legame o lungo la
congiungente i due nuclei e due legami m costituiti da quattro nuvole elettroniche disposte
simmetricamente ai quattro lati del legame o (un legame sopra-sotto ed un legame davanti-dietro).
Anche un triplo legame € una struttura rigida e non consente la libera rotazione dei due atomi legati
attorno all’ asse di legame.
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legame triplo

In una molecola biatomica come I’ azoto (N), ad esempio, in cui due atomi di Azoto sovrappongono tre
coppie di orbitali p formando un legame covaente triplo, gli orbitali px S compenetrano lungo la
congiungente i due nuclel formando un legame di tipo o, mentre gli altri orbitali p s sovrappongono
lateralmente dando origine a due legami  che presentano un massimo di densita elettronica sopra e
sotto |’ asse internucleare.

I\L-Egam e
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Il legame triplo € quindi piu forte di un legame semplice, ma presenta tuttavia una forza inferiore a
quella di tre legami semplici essendo costituito da un legame o (piu forte) e da due legami w (piu
deboli).

In definitiva, nel caso in cui la densita elettronicasi concentri sull’ asse internucleare, si parladi legame
o, nel caso S concentri sopra e sotto I’ asse internucleare si parladi legame .

| legami o presentano una simmetria cilindrica e sono quindi invarianti per rotazione attorno all’ asse di
legame.

| legami m non sono cilindricamente ssimmetrici rispetto all'asse di legame, poiché la funzione d’ onda
cambiadi segno per rotazione attorno all’ asse.



Presentano ssimmetria ¢ anche i legami che s formano per sovrapposizione di due orbitali s, come
nellamolecola Hy,, o per sovrapposizione di un orbitale s con un orbitale p, come nella molecola HCI.
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7.2.1 I|bridazioneorbitalica

Per formare legami, gli atomi possono ricombinare gli orbitali atomici (s,p,d) per dar luogo ad un
ugual numero di orbitali atomici detti orbitali ibridi. Questo processo, detto ibridazione, € un
procedimento di combinazione matematica delle funzioni d’ ondaoriginarie.

L’ibridazione interessa orbitali superficiai (di valenza) con contenuto energetico non molto diverso.
Gli orbitali ibridi cosi formati sono tutti di uguale forma ed energia e sono orientati in modo da
interferire il meno possibile fradi loro, massimizzando lareciproca distanza.

Gli orbitali ibridi pit importanti sono quelli che si formano dalla combinazione di un orbitale s con uno
o piu orbitali p. La superficie di contorno di tali orbitali ibridi e costituita da due lobi contrapposti di
diversa dimensione in cui lafunzione d’ onda W assume segno opposto. Il lobo di dimensione maggiore
e quello che viene utilizzato nei legami.
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La combinazione di un orbitale di tipo se uno di tipo p da origine adue orbitali ibridi detti orbitali sp
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orbitale s orbitale p - 2 orbitali sp

Gli orbitali sp s dispongono a 180° I’ uno rispetto al’ atro. Nella visione d’'insieme spesso s omette di
rappresentare il lobo minore di ciascun orbitaleibrido.
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Gli orbitali p non ibridati si orientano perpendicolarmente alaretta di ibridazione e perpendicolarmente
traloro.

Orbitali p

sp

5p

L’ibridazione sp é tipica di molecole con una geometria lineare. Presentano un’ibridazione sp I’ atomo
di Berillio nell’idruro di Berillio (BHy), I’atomo di carbonio nell’ anidride carbonica (CO,) e gli atomi
di carbonio uniti da un legame covalente triplo (-C=C-) come ad esempio nella molecola dell’ etino
HC=CH

Etino

Va detto che, per semplicita, si disegnano normalmente gli ibridi con il piano nodae passante per il
nucleo, mentreil nucleo si trovain una zona a densita el ettronica non nulla.



nucllecu
La combinazione di un orbitale di tipo s e di due orbitali di tipo p da origine a tre orbitali ibridi detti

orbitali sp® che si dispongono su di un piano a120° I’ uno dall’ atro.

5

. orbitale s

3 orhitali sp?

L’ orbitale p non ibridato si dispone perpendicolarmente a piano di ibridazione.

L’ibridazione sp® & tipica di molecole con una geometria trigonale planare. Presentano un’ibridazione
sp® I"atomo di Boro nel cloruro di Boro (BCls) e gli atomi di carbonio uniti da un legame covalente
doppio (>C=C<), come ad esempio nella molecola dell’ etene (o etilene) H,C=CH,

leqarme &

Etene



La combinazione di un orbitale di tipo s e di tre orbitali di tipo p da origine a quattro orbitali ibridi detti
orbitali sp® che puntano verso i vertici di un tetraedro, disponendosi a 109,5° I"uno dall’ altro.
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L’ibridazione sp® & tipica di molecole con una geometria tetraedrica. Presenta un’ibridazione sp®
I’ atomo di Carbonio nel metano (CH,) ed intutti i casi in cui forma quattro legami covaenti semplici.

Metano

Sono possibili ibridazioni piu complesse che coinvolgono anche gli orbidali d e che corrispondono alle
geometrie gia studiate con lateoria V SEPR.
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7.2.2 Risonanza o mesomeria

La risonanza & un concetto quantomeccanico introdotto da Pauling per descrivere lo stato di legame di
una molecola, altrimenti non descrivibile attraverso una normale formula di struttura. Per descrivere la
molecolasi utilizzano pertanto piu formule di struttura, dette for mule-limite (o strutture contribuenti
o formule-canoniche o strutture di risonanza), aventi la medesima connettivita, ma diversa
disposizione degli elettroni superficiali. Le diverse strutture-limite si differenziano solo per 1a posizione
dei legami multipli (elettroni 1) e dei doppietti solitari.. La molecolareale e detta ibrido di risonanza
ed avra una configurazione el ettronicaintermediatra quelle delle formule-limite.

Consideriamo, ad esempio, |la molecola dell'anidride solforosa SO, alla quale avevamo gia assegnato
unaformuladi struttura del tipo
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dove lo zolfo s lega ad un atomo di ossigeno con legame singolo (dativo) e ad un altro con legame
doppio. Ci dobbiamo dunque attendere una molecola assmmetrica, con un legame leggermente piu
lungo (Ilegame semplice) ed uno piu corto (legame doppio).

In realta le osservazioni sperimentali indicano che la molecola dell’ anidride solforosa € perfettamente
simmetricaed i due legami hanno esattamente la stessa lunghezza, la qual e risulta essere intermedia tra
quella di un legame semplice e quella di un legame doppio. Poiché non € tuttavia possibile
rappresentare la reale struttura dell’ anidride solforosa con una unica formula si utilizzano piu formule
di struttura. Nel caso specifico dell” anidride solforosa ne sono sufficienti due.

Le strutture-limite vanno separate da una freccia a due punte e nessuna di esse da sola e in grado di
descrivere correttamente la molecola reale. 1| movimento degli elettroni per passare da una struttura
all’ altra viene rappresentato utilizzando frecce curve. Gli unici movimenti e ettronici consentiti sono i

seguenti



1) Da doppietto solitario a legame adiacente per formare un legame multiplo (doppio o triplo) o
viceversa

A. A
1< |

A A
1> —
2) Dalegame multiplo alegame adiacente per spostare elettroni m
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Come in tutte le strutture di Lewis, anche nel caso delle strutture risonanti le cariche formali vanno
indicate.
Per |" anidride solforosa avremo dungque
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La struttura reale dell’ anidride solforosa € intermedia tra le due strutture limite o, come si suol dire,
un ibrido di risonanza.

La risonanza si produce poiché l'ibrido risulta energeticamente favorito ed € quindi piu stabile di
ognuna delle strutture limite che ad esso contribuiscono.

Le strutture-limite possono contribuire in misura diversa al’ibrido in relazione a loro contenuto
energetico.

Le strutture-limite piu stabili contribuiscono maggiormente all’ibrido. Questo significa che I’ibrido
assomigliera maggiormente, sia come struttura che come contenuto energetico alla struttura-limite piu
stabile. In atre parole I'ibrido € una media ponderata delle sue strutture-limite ed il fattore di
ponderazione e lastabilita di ciascuna struttura.

Viene definita energia di risonanza la differenzatral’ energia della molecola reale (misurata) e quella
della sua struttura di risonanza piu stabile (calcolata).

Un ibrido di risonanza e tanto piu stabile (elevata energia di risonanza) quanto pit numerose e traloro
equivalenti dal punto di vista energetico sono le sue strutture-limite.

E' adlora evidente che se una delle strutture-limite risulta molto piu stabile di tutte le altre, I'ibrido
assomigliera a tal punto a quest'ultima da rendere la risonanza poco evidente e si potra pertanto
accettare la struttura piu stabile come una buona approssimazione della real e struttura mol ecol are.
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Nel caso dell'anidride solforosa, ad esempio, le due strutture limite sono perfettamente simmetriche ed
energeticamente equivalenti, per cui il fenomeno della risonanza sara parti colarmente accentuato.

Nel caso dell'anidride carbonica troviamo invece un esempio di una struttura limite leggermente piu
stabile delle dltre.
L "anidride carbonica viene normal mente rappresentata con la seguente formula di struttura
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S rileva pero sperimentalmente che i due legami Carbonio-Ossigeno presentano una lunghezza
intermedia tra quella di un legame doppio e quella di un legame triplo. Inoltre, sapendo che quando si
forma un doppio legame C=0 si liberano 175 Kcal/moal, ci s attende che la formazione di una mole di

CO, apartire da C e Oo, liberi circa 350 Kcadl. Il calore di formazione misurato sperimentalmente per
I'anidride carbonica é invece di 383 Kcal/mol.

Evidentemente I'anidride carbonica risulta essere piu stabile di quanto non ci si attendesse sulla base di
una struttura ipotizzata del tipo O=C=0. Tale aumento di stabilita deve essere attribuito a fatto che
I'anidride carbonica € in realta un ibrido di risonanza. La differenza energetica di 33 Kcal/mol
rappresenta l'energiadi risonanza.

Si attribuiscono al'anidride carbonica le seguenti strutture limite
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Le strutture non sono egualmente stabili. La struttura centrale, senza cariche formali, risulta essere piu
stabile e contribuisce in maggior misura al'ibrido. La struttura reale assomigliadi piu ad essadi quanto
non assomigli ale atre due strutture.

7.2.3 Dedocalizzazione dettronica

Da un punto di vista fisico la risonanza e essenzialmente un modo per descrivere un fenomeno di
delocalizzazione che interessai sistemi coniugati.

Un sistema coniugato e costituito da un orbitale p su di un atomo adiacente ad un legame w (legame
doppio o triplo). Vi sono 4 possibili configurazioni per un sistema coniugato:

1) I’orbitale p € coinvolto anch’esso in un legame m (doppi legami coniugati)
—X=Y-Z=W-

2) L’orbitde p e vuoto (tipicamente, ma non necessariamente, |’atomo che lo porta € carico
positivamente)



-X=Y-2"%

3) L’orbitale p e saturo (tipicamente, manon necessariamente, |’atomo che lo porta é carico
negativamente)

-X=Y-2Z:"
4) L’ orbitale p &€ semisaturo (radicale coniugato)
—-X=Y=Z-»

Quando si presenta unadi queste configurazioni, vi sono le condizioni affinché si produca un fenomeno
di delocalizzazione elettronica (rappresentabile attraverso strutture di risonanza) tra gli atomi del
sistema coniugato. | due orbitali p del doppio legame e’ orbitale p dell’ atomo adiacente risultano infatti
sovrapposti portando ad una delocalizzazione degli elettroni su 3 atomi (4, nel caso di doppi legami
coniugati). Tutti gli atomi coinvolti nella delocalizzazione risultano ibridati sp? (o0 sp) e quindi planari,
con gli orbitali p disposti perpendicolarmente a piano d'ibridazione e parallelamente I’uno rispetto
all’altro. La complanarita degli atomi coinvolti, con gli orbitali p disposti parallelamente, & essenziae
affinché gli orbitali p possano sovrapporsi e dar luogo alla del ocalizzazione e quindi alarisonanza.

Se ad esempio anadlizziamo la struttura di Lewis dell’etenammina senza considerare la risonanza
saremmo indotti a ritenere che I’atomo di Azoto sia ibridato sp* (presenta 3 legami ed un doppietto
solitario)
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In reata |’etenammina € una molecola perfettamente planare, come ci suggerisce la sua seconda
struttura di risonanzain cui e presente un legame doppio C=N

Anche I’ Azoto & dunque ibridato sp? in modo che il suo orbitale p, contenente il doppietto solitario, sia
parallelo agli orbitali p dei due atomi di carbonio e si possa sovrapporre ad essi.
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La presenza di gruppi chimici ingombranti che impediscano il paralelismo tra gli orbitali p, inibisce il
fenomeno della risonanza (inibizione sterica della risonanza).

In alcuni cas tale condizione puo essere graficamente rappresentata senza ricorrere ale formule limite.
Ad esempio I'anidride solforosa puo essere rappresentata anche cosi
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con gli elettroni m delocalizzati su tuttalamolecolaindicati dallalineatratteggiata.

A) Sistema coniugato -

Nel rappresentazione tradizionale (non delocalizzata) di doppi legami coniugati (—-X=Y-z=w-) 2 doppi
legami m S trovano separati da un legame semplice o. Gli orbitali p si sovrappongono 2 a 2 ed e
sufficiente un’unicaformuladi struttura per descrivere lamolecola

In readtail sistema coniugato presentai 4 orbitali p traloro completamente sovrapposti e gli elettroni
risultano pertanto delocalizzati su 4 atomi.

Per rappresentare la delocalizzazione s utilizzano piu formule di struttura, in cui il doppio legame si
trova anche in posizione centrale. Il sistema coniugato - viene rappresentato con le seguenti tre
strutture di risonanza

Un importante esempio di delocalizzazione elettronica in un sistema coniugato - Si ha nel benzene
CgHg. un composto organico in cui i 6 atomi di carbonio si chiudono a formare un esagono. Ciascun
atomo di carbonio & ibridato sp2 ed impegna i tre orbitali sp2 per legarsi ad un idrogeno e ad altri due
atomi di carbonio. L'orbitale p, non ibridato viene utilizzato per formare un legame m con un carbonio
adiacente. Si dovrebbe pertanto ritenere che i 6 atomi di carbonio siano uniti al'interno dell'anello da
unaserie di legami semplici aternati alegami doppi.
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In redta i sel legami C - C risultano essere perfettamente identici e a meta strada tra un legame
semplice ed un legame doppio.
Descriviamo dunque il benzene come un ibrido di risonanza delle due seguenti strutture limite
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oppure, in modo del tutto equivalente, rappresentiamo le tre coppie di eettroni © delocalizzati su tutta
la molecola con un anello interno all'esagono

sovrapposizione di 6 orbitali p con formnazione di un anello T



B) Sistema coniugato m-p

In un sistema coniugato m-p (-X=Y-z*) I’orbitale p adiacente al doppio legame non e impegnato in
alcun legame e pud contenere da 0 a 2 elettroni (* =0, 1, 2 elettroni)

0,1,2 elettroni

T

Anche in questo caso il sistema coniugato presenta in reata i 3 orbitali p tra loro completamente
sovrapposti e gli elettroni risultano pertanto delocalizzati su 3 atomi.

Il sistema coniugato m-p viene rappresentato con due strutture di risonanza

AN e oYy
X z* > N/

A conferma di cio i due legami non presentano la lunghezza tipica di un legame semplice ed uno
doppio, ma hanno una lunghezza intermedia.

Si veda ad esempio la molecola dell’ Ozono Og

elettrani .
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I due legami O-O hanno una lunghezza di 128 nm, intermedia tra quella di un legame semplice O-O
(149 nm) e quelladi un legame doppio O=0 (121 nm).

Nel caso I'orbitale p coniugato a doppio legame contenga una carica positiva o negativa, anche
quest’ ultima risulta del ocalizzata.

Nel carbocatione alilico, ad esempio, la carica positiva e delocalizzata essendo portata per metain Cl e
per metain C3
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Nell’ anione carbonato CO;*" |e due cariche negative sono distribuite su tutti e tre gli atomi di ossigeno
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Lamappadi potenziale elettrostatico dell’ anione carbonato ci confermala distribuzione di carica.

7.24 Regoledi risonanza

1. Laposizione relativa degli atomi (connettivita) in ciascuna struttura di Lewis deve rimanere la
stessa. Puo variare solo la posizione degli elettroni e degli elettroni non condivisi (doppietti

solitari ed eletroni spaiati 0 singoletti).

2. Le strutture-limite devono essere valide strutture di Lewis. L’idrogeno non puo condividere piu
di 2 eettroni . Gli elementi del secondo periodo non possono presentare piu di 8 elettroni,
sommando quelli condivisi (elettroni di legame) e quelli non condivisi (doppietti solitari). Gli
elementi dei periodi superiori a secondo possono superare I’ ottetto (ottetto espanso). Tra questi

I pit comuni sono il Fosforo (10 eettroni), lo Zolfo (12 eettroni) ed il Cloro (14 elettroni)..

3. Ciascuna formula limite deve presentare il medesimo numero di elettroni totali, 1o stesso

numero di elettroni spaiati (se presenti) e lamedesima carica netta.

4. Larisonanza si puo verificare solo quando gli atomi coinvolti giacciono sullo stesso piano (o
quasi); ogni variazione nella struttura che siadi ostacolo ala complanarita del nuclel, impedisce
o limitalarisonanza (inibizione stericadellarisonanza). Cio é dovuto a fatto che la risonanza é

un fenomeno di delocalizzazione € ettronica

7.25 Criteri di stabilita ddlle strutturerisonanti

Abbiamo visto che le strutture-limite piu stabili contribuiscono maggiormente al’ibrido. In atre parole
I"ibrido assomiglia di piu ale sue strutture-limite piu stabili. Per valutare la stabilita relativa delle

diverse strutture di risonanza s applicano, in ordine di importanza, i seguenti 4 criteri

1. Sono piu stabili le strutture limite che presentano il maggior numero di legami e quindi con il

maggior numero di atomi che completano I’ ottetto.
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pit stabile meno stabile



2. A paritadi legami sono piu stabili le strutture-limite con il minor numero di cariche formali.
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pil stabile meno stabile

3. A paritadi cariche formali e piu stabile la struttura-limite che presenta le cariche formali sugli

elementi che meglio le “sopportano”. In questo caso s vautano principamente
I elettronegativita, le dimensioni e I'ibridazione degli atomi che portano le cariche formali. Se
gli atomi non presentano forti differenze nelle loro dimensioni (elementi appartenenti a
medesimo periodo) si vautano le differenze di elettronegativita. Le strutture piu stabili sono
quelle in cui la carica negativa s trova sull’atomo piu elettronegativo (o la carica positiva
sull’atomo meno el ettronegativo). La struttura piu stabile per |’ anione cianato e quelladi sinistra
poiché la carica negativa e portata dall’ ossigeno (piu elettronegativo dell’ azoto).
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n=cty:

pit stabile meno stabile
La dimensione degli atomi va generalmente valutata per atomi che appartengano a medesimo
gruppo chimico, aventi quindi la medesima configurazione elettronica superficiale, ma diversa
dimensione (il raggio atomico aumenta scendendo lungo un gruppo). Le cariche negative sono
meglio “sopportate” da atomi piu grandi, che riescono in tal modo a disperderle su di un
maggior volume atomico diminuendo la densita di carica. Le cariche positive sono meglio

“sopportate” da atomi piu piccoli, in cui gli elettroni di valenza, trovandosi piu vicini al loro
nucleo, risultano pit saldamente legati.

La struttura piu stabile per |’ anione S-metantioato € quella di sinistra poiché la carica negativa €
portata dallo Zolfo che, pur essendo meno elettronegativo dell’ Ossigeno, presenta dimensioni
atomiche maggiori.
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Infine le cariche negative sono meglio sopportate da atomi in cui |’ibridazione ha un maggior
carattere s. Un’orbitale sp, avendo un 50 % di carattere s, tiene gli elettroni piu vicini a nucleo
di un orbitale sp® (33% di carattere ) o di un orbitale sp® (25% di carattere s). Nell’ esempio
seguente la struttura piu stabile e quelladi destra
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4. Nel casoin cui due strutture presentino separazione di carica e le cariche siano localizzate sugli

stessi tipi di atomi. la struttura piu stabile e quella che presenta le cariche piu vicine (minor
separazione di carica). Nell’ esempio seguente la struttura piu stabile € quella di sinistra (senza



cariche formali), matrale rimanenti due strutture la meno stabile &€ quella di destra che presenta
lamaggior separazione di carica.
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5. Da evitare. Alcune configurazioni, anche se possibili, risultano taimente instabili che il loro
contributo all’ibrido di risonanza risulterebbe del tutto trascurabile. Per questo motivo e
opportuno evitare di prenderle in considerazione. In particolare si evitino strutture con:

cariche dello stesso segno su atomi adiacenti

piu di due cariche formali in piu rispetto alla caricadel composto
- piudi unacaricaformale su di un medesimo atomo

- N eO con 6 eettroni (N ed O devono sempre completare I’ ottetto, a differenza del C per il
guale si accettano configurazioni con 6 el ettroni)

- piudi due legami in meno rispetto alla struttura piu stabile

7.2.6 Dueesempi di risonanza: il gruppo carbossilico ed il gruppo peptidico

[l gruppo carbossilico
Gli acoli sono composti caratterizzati dal gruppo funzionale ossidrile (-OH), mentre gli acidi
carbossilici sono composti caratterizzati dal gruppo funzionale car bossile (-COOH)
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Gli acidi carbossilici sono piu acidi degli acoli. In soluzione acquosa un acido carbossilico di dissocia
in un anione carbossilato (RCOO") ed un idrogenione (H™).

RCOOH — RCOO™ + H*

La maggior acidita di un acido carbossilico rispetto ad un alcol é legata a fatto che |’anione
carbossilato, che si forma dalla dissociazione ionica dell’ acido, e piu stabile dell’ anione alcossido (RO
), che si formadalla dissociazione ionicadi un alcol.

L’ anione carbossilato viene stabilizzato principa mente per effetto di risonanza.

L’ effetto risonante & dovuto alla sovrapposizione dell’ orbitale p dell’ Ossigeno che porta la carica
negativa con il legame © del gruppo carbonilico (sistema coniugato m-p). Come conseguenza della
risonanza la carica negativa € dispersa e portata equamente dai due atomi di ossigeno. Il gruppo
carbossilico risultaquindi planare, con il carbonio ed i due atomi di ossigeno ibridati sp.
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il gruppo peptidico
Gli amminoacidi che costituiscono |e proteine presentano la seguente struttura generale

H MH-

H
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Un carbonio centrale tetraedrico (detto carbonio alfa) al quale € legato un gruppo amminico (-NH) di
natura basica, un gruppo carbossilico (-COOH) di natura acida, un atomo di idrogeno ed un gruppo
chimico (-R), detto resilduo aminoacidico o gruppo R, diverso daamminoacido ad amminoacido.

Gli amminoacidi si legano tra loro a formare le proteine tramite un legame di condensazione, facendo
reagire il gruppo amminico di un amminoacido con il gruppo carbossilico di un altro, con perditadi una
molecola di acqua.
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dipeptide
Il legame che s produce e detto legame peptidico ed il gruppo chimico CONH e detto gruppo
peptidico.

il
—C—N—  —CONH—

gruppo peptidico

In questo modo tutte le proteine si presentano costituite da un lungo filamento chimico comune,
formato dalla successione di gruppi CH e CONH, dal quale sporgono i residui aminoacidici (-R), la cui
successione e diversa da proteina a proteina.

H H H
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R Rz Ra

| filamenti proteici non rimangono mai lineari. Rispondendo ale sollecitazioni prodotte dalle loro
polaritainterne si ripiegano su se stessi formando strutture a diverso grado di complessita che risultano
fondamentali nel determinare lafunzione proteica.

Il primo livello di ripiegamento proteico (struttura secondaria) si produce grazie alla possibilita di
rotazione dei gruppi CH rispetto ai gruppi peptidici (CONH) lungo tutto il filamento.

La rotazione € invece impedita lungo il legame peptidico C-N che presenta un parziae carattere di
doppio legame a causa di un fenomeno di risonanza. L’ effetto risonante € dovuto ala sovrapposizione



dell’orbitale p dell’Azoto che porta un doppietto solitario con il legame m del gruppo carbonilico
(sistema coniugato m-p).
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Come conseguenza della risonanza gli atomi del gruppo peptidico (CONH) giacciono tutti su di un
medesimo piano. Questi piani rigidi possono ruotare rispetto a carbonio-alfa. In questo modo, ogni
piano delle unita peptidiche ha due rotazioni possibili: una intorno a legame tra il carbonio-afa e
I’atomo di azoto del gruppo peptidico Ca-N (angolo di rotazione @, fi), I’altra intorno al legame tra
I"atomo di carbonio-alfael’atomo di carbonio del gruppo peptidico Ca-C' (angolo di rotazione v, psi).

Tali rotazioni permettono a filamento proteico di avvolgersi su se stesso secondo schemi divers,
raggiungendo una struttura finale stabile.

7.3 Il legame covalente: Teoria dell’Orbitale Molecolare (MO)

Come abbiamo visto lateoria del Legame di Vaenza descrive il legame chimico attraverso le seguenti
ipotesi:

- s considerano solo gli orbitali piu esterni (orbitali di valenza)

- ogni legame s forma dalla sovrapposizione di due orbitali di vaenza da parte dei due atomi i
quali condividono cosi una coppia di elettroni (gli eettroni possono anche provenire entrambi
dallo stesso atomo, nel caso del legame covalente dativo)

- aseconda del tipo di sovrapposizione si formano legami di tipo ¢ e legami di tipo m

- lecoppiedi elettroni di legame sono localizzate trai due atomi interessati dal legame e, nei casi
in cui sia necessario prevedere una delocalizzazione degli elettroni su piu di due atomi, si
ricorre allarisonanza

- lageometria delle molecole si pud prevedere con il modello VSEPR e mediante I’ introduzione
degli orbitali atomici ibridi

La teoria VB s trova tuttavia in difficolta nello spiegare le proprieta magnetiche di molte molecole
semplici (O,) e nel descrivere gli stati eccitati delle molecole e quindi nell’interpretare le proprieta
spettroscopiche.

La teoria dell’ orbitale molecolare € una teoria quantomeccanica del legame covalente che permette di
descrivere |o stato di legame di molecole che lateoria VB non ein grado di giustificare. Ad esempio, la
molecola dell’ Ossigeno O, risulta essere paramagnetica e cio € compatibile solo con la presenza a suo
interno di elettroni spaiati che, ne’ lateoriadi Lewis, ne' lateoriaVB ein grado di giustificare.



La teoria degli orbitali molecolari considera la molecola come un insieme di nuclei e di eettroni e,
valutando le loro reciproche interazioni, determina le funzioni d’ onda che descrivono gli elettroni nella
molecolain modo analogo a quello usato per individuare le funzioni d’ onda che descrivono gli el ettroni
negli atomi isolati.

Gli elettroni di una molecola vengono descritti da funzioni d onda dette orbitali molecolari le cui
superfici limite si estendono su tutta la molecola. Le superfici limite degli orbitali molecolari sono
policentriche, abbracciando tutti i nuclei della molecola, a differenza di quelle degli orbitali atomici
(OA) che sono monocentriche, ovvero riferite ad un solo nucleo. In altre parole tutti gli elettroni della
molecola risentono dell’ attrazione di tutti i nuclei e ciascun elettrone contribuisce a tenere insieme tutta
lamolecola

La teoria MO prevede che, quando due atomi si legano, tutti i loro orbitali atomici (AO) di vaenza s
combinino per dare atrettanti orbitali molecolari (MO). La molecola piti semplice & quella di H,",
costituita da un elettrone sottoposto all’azione di due protoni posti ad una certa distanza I’uno
dall’altro. In questo caso s puo risolvere I’equazione di Schrédinger in modo rigoroso e trovare le
funzioni orbitali e i valori delle energie. In tutti gli altri casi (sistemi a piu elettroni) non € possibile
risolvere |’ equazione d’ onda ed € pertanto necessario ricorrere ametodi approssimati che tengano conto
in qualche modo delle interazioni interel ettroniche.

Il metodo di approssimazione piu semplice e normamente utilizzato € noto come L.C.A.O. (Linear
Combination of Atomic Orbitals), in cui le funzioni d’ onda degli orbitali molecolari si ottengono come
combinazione lineare delle funzioni d’ onda degli orbitali atomici.

Attraverso il metodo L.C.A.O. le funzioni d’onda di due orbitali atomici si combinano per somma
(inteferenza costruttiva) e per sottrazione (interferenza distruttiva) generando le funzioni d’onda di
altrettanti orbitali molecolari.

- L’orbitale molecolare che s genera dalla somma ha un’ energia inferiore dei due orbitali atomici
di partenza e manifesta un aumento della densita el ettronica internucleare. E’ definito orbitale
molecolare di legame Wg. Per dare un orbitale molecolare di legame gli orbitali atomici s
sovrappongono in fase (medesimo segno della funzione d’onda) e con la medesima simmetria
rispetto all'asse di legame, in modo da dare interferenza costruttiva.

| interferenze u:u:ustr'uttwe
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Sovrapposizioni di legame

- L’orbitale molecolare che si genera dalla sottrazione ha un’energia superiore del due orbitali
atomici di partenza e manifesta un annullamento della densita elettronica internucleare (nodo).
E’ definito orbitale molecolar e di antilegame W* in quanto, se contiene e ettroni, € in grado di
annullare gli effetti leganti di un orbitale di legame (contenente elettroni). La sua funzione
d’ onda é contrassegnata con un asterisco (*). Per dare un orbitale molecolare di antilegame gli



orbitali atomici si sovrappongono con fase opposta (segno opposto della funzione d’ onda) e con
la medesima simmetria rispetto all'asse di legame, in modo da dare interferenza distruttiva.
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Sovrapposizioni di antilegame

| interferenze distruttive|

- Inadcuni casi s possono generare orbitali molecolari che presentano la medesima energia degli
orbitali atomici degli atomi slegati. Non avendo alcun effetto sullo stato di legame della
molecola, vengono definiti orbitali molecolari di non legame Wyg (NB = Not Bonding). La
presenza di elettroni in orbitali molecolari di non legame non ateral’ ordine di legame. Per dare
un orbitale molecolare di non-legame gli orbitali atomici s sovrappongono con simmetria
diversa rispetto all’asse di legame in modo che I’aumento di densita elettronica dovuta ala
sovrapposizione delle due parti degli orbitali con segno eguale viene esattamente annullata
dall’ interferenza distruttiva dovuta alla sovrapposizione delle due parti degli orbitali con segno
opposto.
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Sovrapposizioni di non legame

Come avviene negli orbitali atomici, anche negli orbitali molecolari la probabilita di trovare gli
elettroni € data dal quadrato della funzione d’onda W2, Se, ad esempio. combiniamo due orbitali
atomici con funzioni d’ onda w. e g, otterremo

orbitale molecolare di legame
, W > Wa +2 We
W = (pa + Ws)° = Wa" + Wa" + 2WaWs

orbitale molecolare di antilegame
) PES Aty
(W*)* = (Wa- We)" = Wa" + Ws* - 2Ways

Come s puo osservare, la probabilita di trovare I’ elettrone in un orbitale molecolare differisce dalla
semplice somma delle probabilita di trovare |’elettrone nei due orbitali atomici (wa®> + ws?) per il
termine 2yawe, Tae termine, detto integrale di sovrapposizione, € positivo per gli orbitali molecolari
di legame (nel quali dunque la probabilita di trovare |’ elettrone € maggiore rispetto agli orbitali atomici
separati). € negativo per gli orbitali molecolari di antilegame (nei quali dungue la probabilita di trovare
I’ elettrone € minore rispetto agli orbitali atomici separati) ed € nullo per gli orbitali molecolari di non
legame (nei quali dunque la probabilita di trovare I’ elettrone € uguale a quella degli orbitali atomici

separati).



In generale se sl combinano n orbitali atomici si ottengono n orbitali molecolari, meta di legame e meta
di antilegame. Quando, dalla combinazione degli orbitali atomici, s genera un numero dispari (2n+1)
di orbitali molecolari, alloran sono orbitali di legame, n sono orbitali di antilegame e 1 € un orbitale di
non legame.

L’energia degli orbitali molecolari e correlata a numero di nodi presenti. L’ orbitale di legame a piu
bassa energia non presenta nodi. Maggiore € il nhumero dei nodi, maggiore € I’energia dell’ orbitale
molecolare.

Affinché due o piu orbitali atomici si possano combinare linearmente fra loro per formare orbitali
molecolari devono essere soddisfatti | seguenti criteri:

1. Si possono combinare solo orbitali che possiedono energie non troppo diverse traloro.

2. Lesuperfici di inviluppo degli orbitali atomici devono sovrapporsi il pit possibile. Se due orbitali
atomici hanno un’ estensione limitata ed alla distanza di |egame danno una sovrapposizione trascurabile
(orbitali piu interni) non possono formare orbitali molecolari. In altre parole, anche per la teoria MO
vale laregola generale che ai legami contribuiscono essenzialmente gli orbitali piu esterni (elettroni di
valenza)

3. Si possono combinare solo gli orbitali che presentano la stessa simmetria rispetto all’asse
internucleare. Tipicamente una sovrapposizione asimmetrica degli orbitali genera orbitali di non
legame

Una volta costruiti tutti gli orbitali molecolari, questi vengono diagrammati insieme agli orbitali
atomici genitori per visuaizzare I'ordine crescente dell'energia che compete loro ed infine riempiti con
tutti gli elettroni degli orbitali atomici che li hanno generati, seguendo le normali regole di aufbau.
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Il legame di una molecola é tanto piu forte quanto maggiore € il numero di eettroni negli orbitali di
legame rispetto al numero di elettroni negli orbitali di antilegame.

In generale s formera un legame, e quindi una molecola, quando il numero di elettroni negli OM di
legame (ne) superail numero di elettroni negli OM di antilegame (ne*).

Si definisce ordine di legame la meta della differenza tra il numero degli eettroni negli orbitali di
legame e il numero degli elettroni negli orbitali di antilegame (gli elettroni negli eventuali orbitali
molecolari di non legame non contribuiscono).

OL = (ne- n*)/2



Quanto piu elevato e I’ordine di legame, tanto minore € la distanza internucleare e tanto maggiore é
I’energiadi legame.

Vediamo ad esempio il metodo MO applicato alla molecola biatomica dell’ Idrogeno Ho.
Se indichiamo i due atomi di Idrogeno che si legano con Ha e Hg, le due funzioni d’onda che s
sommano e S sottraggono per darei due orbitali molecolari Sono Waisy € We(1s).

Prima sommiamo le due funzioni d’onda degli orbitali atomici 1s, ottenendo la funzione d onda
dell’ orbitale molecolare di legame Woy.. In questo caso il valore di W (e quindi anche di W?) aumenta
nella regione tra i due nuclel. L’aumentata densita elettronica internucleare (maggior probabilita di
trovare |’ elettrone) scherma le cariche positive nucleari e genera una forza attrattiva sui due nuclei che
li tienelegati (OM di legame).

1=z is Wa + Wp Weigym

orbitale atomico orbitale atomico orbitale molecolare
1s 1s di legame ©

Poi sottraiamo le due funzioni d’onda degli orbitali atomici 1s, ottenendo la funzione d onda
dell’ orbitale molecolare di antilegame Wo*,,, la quale presenta un piano nodale passante tra i due
nuclei atomici. In questo caso il valore di W (e quindi anche di W?) diminuisce fino ad annullarsi nella
regione tra i due nuclei. La diminuita densita elettronica internucleare (minor probabilita di trovare
I’ elettrone) non e in grado di schermare le cariche positive nucleari e di generare una forza attrattiva suli
due nuclei (OM di antilegame).

is is Wa — Wp Wi 5o
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Gli orbitali atomici di partenzaed i due orbitali molecolari ottenuti vengono riportati in un diagramma
in funzione del loro contenuto energetico. Come abbiamo gia detto |’ orbitale molecolare di legame €
piu stabile degli orbitali atomici di partenza, mentre quello di antilegame € meno stabile. i due elettroni
inizialmente presenti negli orbitali atomici di partenza s sistemano dungue nell’ orbitale molecolare a



piu bassa energia (Principio di minima energia) con spin antiparalelo (principio di Pauli) che risulta
essere |’orbitale di legame. Il diagramma suggerisce che I'energia della molecola € minore rispetto a
quellaassociataa due atomi isolati risultando pertanto un sistema piu stabile.
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L’ultimo orbitale molecolare contenente elettroni e detto HOMO (Highest Occupied Molecular
Orbital). Il primo orbitale molecolare vuoto € detto LUMO (L owest Unoccupied Molecular Orbital).

HOMO e LUMO sono definiti orbitali molecolari di frontiera.

Energia

HDMD

L’andamento dell’ energia potenziale per i due orbitali molecolari della molecola dell’ Idrogeno in
funzione della distanza interatomica € la seguente
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Elettroni in orbitali di legamen. =2

Elettroni in orbitali di antilegameng* =0

Ordinedi legame = (ne- ne*)/2=(2-0)/2=1.

La molecola biatomica dell’ idrogeno e tenutainsieme da un legame covalente semplice.

Gli orbitali p si possono combinare tra loro in due modi: frontalmente, generando orbitali molecolari o
e o*
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oppure lateralmente, generando orbitali m e m*.
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La teoria MO pu0 spiegare perché certi composti non s formano. Se andiamo. ad esempio a
diagrammare i livelli energetici della ipotetica molecola di He,, troviamo che i due elettroni
nell’ orbitale antilegante annullano I’ effetto dei due elettroni nell’ orbitale legante. L’ ordine di legame é
(2—2)/2 = 0 (nessun legame).
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Mentre esiste lo ione He,™ con un ordine di legame pari a (2 —1)/2=0,5
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La teoria MO puo spiegare le proprieta paramagnetiche della molecola dell’ Ossigeno. Se andiamo a
diagrammare i livelli energetici della molecola di O, troviamo che negli orbitali antileganti a piu ata
energia vi sono due elettroni spaiati (regola di Hund) che giustificano il fenomeno del paramagnetismo
osservato sperimentalmente e non interpretabile con la teoria VB. Le molecole paramagnetiche
manifestano un momento magnetico intrinseco, ma a causa dell'agitazione termica il momento
magnetico medio e nullo, tuttavia sotto |'azione di un campo magnetico esterno s verifica un fenomeno
di parziale orientazione delle molecole con la comparsa di un momento magnetico risultante concorde
al campo esterno (paramagnetismo).
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La configurazione della molecola dell’ ossigeno
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edil suoordinedi legamee OL=%(2-2+2+4-2)=2=Legame doppio
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Elettroni:
legame 2 2 4 o 8 8 8 5
antilegame l i i L L i i i
differenza 2 0 2 4 [ 4 2 0
Legame: Singolo | Nessuno | Simgolo | Doppio | Triplo Doppio | Singolo | Nessuno
Distanza (A)]  2.67 1.59 1.24 1.10 1.21 1.42




7.4 Legame ionico

Il legameionico eil legame che si realizza quando un atomo a bassa energia di ionizzazione si combina
con un atomo ad elevata affinita elettronica. E il tipo piti semplice di legame chimico ed & interpretabile
in base ale leggi classiche dell’ elettrostatica. Si assume un completo trasferimento di elettroni
dall’atomo a bassa energia di ionizzazione al’atomo ad alta affinita elettronica. Il legame s produce
come conseguenza dell’ attrazione el ettrostatica che s manifesta trai due ioni di carica opposta che s
formano.

Un esempio classico di legame ionico si ha nella formazione del Cloruro di Sodio a partire dal Sodio e
dal Cloro elementari.

Nella reazione tra Sodio e Cloro, il Sodio metallico (configurazione superficiale 3s*) cede a Cloro
(configurazione superficiale 3s’3p5) il suo e ettrone con formazione del Cloruro di Sodio, un composto
ionicoin cui gli ioni Na" egli ioni Cl” risultano uniti tramite legame ionico.

—
Icl- + *Na — MNa*cIl

Il Sodio raggiunge in questo modo la configurazione stabile del gas nobile che lo precede (Elio), mentre
il Cloro quelladel gas nobile che lo segue (Argon).

Ma: [NE]BSlq Mat: [Ne]

Cl: [Nel3s23p? cl” : [Nel3s23pb = [Ar]

Ricordiamo tuttavia che non esiste una singola molecola di Cloruro di Sodio, come abitualmente e
convenzionalmente s scrive. L'attrazione tra cariche di segno opposto, come sono cationi ed anioni,
non s sviluppa infatti solo in un'unica direzione, ma agisce uniformemente in tutte le direzioni con
simmetria sferica producendo aggregati ionici macroscopici strutturati in cui anioni e cationi s
alternano in un reticolo ordinato. Per questo motivo il legame ionico, a differenza del legame
covaente, non édirezionale.

Il numero di anioni che circonda un catione al’interno del reticolo cristallino € detto numero di
coordinazione dd catione.
Il numero di cationi che circonda un anione al’interno del reticolo cristallino € detto nhumero di
coordinazione ddll’ anione.

Nel Cloruro di Sodio, ad esempio, ogni ione Na' risulta circondato da 6 ioni Cl- e viceversa., formando
uno sconfinato reticolato cubico, in cui ioni di carica opposta s aternano ordinatamente nelle tre
direzioni dello spazio. Tale disposizione ordinata e detta cristallina, poiche genera macroscopicamente
un cristallo che conservala geometria della sottostante struttura atomica.

Nel composti ionici dunque, come abbiamo gia avuto modo di dire, la formula chimica non descrive
una struttura molecolare autonoma, ma indica il rapporto numerico esistente nel cristallo tra ioni
positivi e negativi (formula minima). Allo stesso modo € piu corretto, riferendosi ai composti ionici,
parlare di peso formula piuttosto che di peso molecolare.

Nel caso del Cloruro di Sodio, ad esempio, laformulaNaCl ci informa cheil rapporto numerico traioni
Nat e Cl- dl'interno del reticolo edi 1:1.



Se lareazione fosse avvenutatrail Calcio ed il Fluoro, il Calcio avrebbe ceduto due dettroni a2 atomi

di Fluoro, ciascuno dei quali avrebbe acquistato un elettrone.

In tal caso, affinché il reticolato ionico sianel complesso neutro & necessario che per ciascun ione Ca?*

siano presenti 2 ioni F.

La formula CaF, indica dunque che nel reticolo cristallino del Fluoruro di Calcio (Fluorite) il rapporto

traioni Calcioeioni Fluoro e 2:1.

J

ione e calcolando tutti gli altri per differenza.

Le prime misure di raggi ionici si devono a Pauling (1928), che assunse per o ione ossido O un raggio
ionico di 140 pm. L’anione O* presentail vantaggio di trovarsi combinato con moltissimi elementi e di
essere accettabilmente non polarizzabile, per cui la sua dimensione non varia molto cambiando

I"intorno.

Cﬂ++

D 99

In un solido ionico s assume che la distanza tra gli ioni di carica opposta (distanza internucleare) sia
uguale alla somma dei raggi ionici del catione e dell’ anione. Le distanze internucleari possono essere
misurate molto accuratamente con i metodi cristallografici, ma il problema e ovviamente stabilire
quanto contribuisca il raggio di ciascun ione alla distanza totale misurata. In altre parole il problema e
di assegnare a ciascun ione la suafrazione di distanzainternucleare (il suo raggio ionico).

La determinazione dei raggi ionici s effettua in genere assumendo come noto il raggio ionico di uno

Raggio Ionico (pm) - Paulin

Lit | Be?* B3* | C | N> | 0¥ | F
60 31 171 | 140 | 136
Na* | Mg?* ARt | si | P> | s> | cr
95 65 50 212 | 184 | 181
K* | ca?* | sc®t | zn?** | Ga®* | Ge | As®* | se? | Br
133 | 99 81 74 62 222 | 198 | 195
Rb* | sr?* | ¥3* | cd?* | In3* | Sn | Sb® | Te* | I
148 | 113 93 97 81 245 | 221 | 216
Cs* | Ba®* | La3®* | Hg?* | TI®* | Pb | Bi Po | At
169 | 135 115 | 110 95

Successivamente Shannon e Prewitt (1969,1970) proposero valori oggi ritenuti piu attendibili in cui i
cationi sono significativamente piu grandi e gli anioni piu piccoli rispetto ai valori assegnati in

precedenza.
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| raggi ionici sono utili per prevedere la struttura geometrica del reticolato ionico, ma vanno usati con
attenzione poiché, mescolando valori provenienti dafonti diverse, si puo incorrere in grossolani errori.

Inoltre i raggi ionici non sono costanti per un certo ione, ma aumentano in genere al’aumentare del
numero di ioni di carica opposta che lo circondano (numero di coordinazione). Il confronto dei raggi
ionici richiede dunque I'uso di valori basati su un unico numero di coordinazione (in genere
tipicamente 6).

Di seguito riportiamo i raggi ionici proposti da Shannon per il numero di coordinazione 6 (tra parentesi
sono riportati eventuali numeri di coordinazione diversi)

Raggio Ionico (pm) — Shannon

1| HY He
1,2

2| Lit| Be** B3* | c** | N3 | o* F- | Ne
76 45 27 | 16 | 146(4 | 140 | 133

3|Na*| Mg?** ARt [ si**| p%* | s | cI" | Ar
102 72 53.5| 40 38 | 184 | 181

4| K* | ca?t sc3* [Ti**| v3* | cr®* [Mn7*|Fe3t [Co3* | Ni* |Cu?*|Zn?t |Ga®*|Ge**| As®t | Se* | Br | Kr
138| 100 74.5 |60.5| 54 | 44 | 46 |64.5| 61 | 60 | 73 | 74 | 62 | 53 46 | 198 | 196

5/Rb*| sr?* Y3* |zZr**|Nb°*|Mo®*| Tc’* |Ru*|Rh3*|Pd?*| Ag* |Cd?* |In3* |Sn**| Sb3* |Te? | I Xe
152 118 90 | 72 | 64 | 59 | 56 | 68 |66.5| 86 | 115 | 95 | 80 | 69 76 | 221 | 220

6/Cs*| Ba?* | La3* |[Hf**|Ta*| Wbt |[Re’* |0s**| Irt* | Pt** |Au3* |Hg?*| TI®* [Pb**| Bi** |[Po**| At | Rn
167| 135 103 | 71| 64 | 60 | 53 | 63 |62.5|62.5| 85 | 102 [88.5/77.5| 103 | 94

7/ Frt| Ra%* Ac Rf | Db | Sg | Bh | Hs | Mt | Ds | Rg |Uub | Uut |Uuq| Uup |Uuh |[Uus |Uuo
180 148

Il numero di ioni di carica opposta che circondano un dato ione dipende dafattori geometrici secondo il
principio del massimo impaccamento. In altre parole la geometria di un composto ionico € quella che
rende minima |’ energia del sistema, per cui ogni ione deve essere circondato dal massimo numero di
ioni di segno opposto e la distanza tra ione positivo e ione negativo deve essere la minima possibile.
L'impaccamento si produce come se gli ioni fossero sfere rigide che si sistemano in modo da rendere
minimi gli spazi vuoti traunasferae I’altra (in effetti gli ioni non s comportano come sfere rigide, ma
si deformano (polarizzazione) in funzione delle forze elettrostatiche di attrazione e repulsione).

3% o

Tipi di coordinazione planare tra ioni con rapporti di raggi ionici diversi.

Il numero massimo di anioni che e possibile porre a contatto con un catione (numero di coordinazione
del catione) e quindi il tipo di impaccamento e di reticolato geometrico dipende sostanzialmente dalle
dimensioni relative degli ioni positivi e negativi. Piu esattamente, dipende dal rapporto fra il raggio
dello ione piu piccolo (in genere il catione) ed il raggio dello ione pit grande (in genere I’anione) o
rapportoradiale (R, =r"/r).
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Numero di Rapporto Geometria
Coordinazione radiale di
(NC) (Re=r*/1r) coordinazione
2 Rr <0,155 Lineare
3 0,155 < R, <0,224 Trigonale
4 0,225 = R, <0.414 Tetraedrica
6 0,414 = R: < 0,732 | yii-adrica
8 0,733 < R, <1 Cubica
12 R =1 Cubo-ottaedrica

Ad esempio, nel Cloruro di Cesio il rapporto radialetrail raggio ionico di Cs" e quello di CI” vale
res /ro” = 167/181 = 0,923. 1l cesio presentera dungue un numero di coordinazione NC = 8 ed una
geometria cubica
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0733 = R, <1

Ogni ione Cs" & circondato da 8 ioni CI™ e, poiché il rapporto ionico e 1:1, anche ogni ione Cl” sara
circondato da8ioni Cs"
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Nel Fluoruro di Calcio (CaF, Fluorite) il rapporto radiale trail raggio ionico di Ca?* e quello di F vale
re.2*/re = 100/133 = 0,75. || Ca?* presentera dungue un numero di coordinazione NC = 8 ed una
geometria cubica afacce centrate.



Ogni ione Ca* & circondato da 8 ioni F disposti a vertice di un ottaedro. Ma, poiché il rapporto ionico
e 1:2, ogni ione F saracircondato da4 ioni Ca®* disposti ai vertici di un tetraedro

Nel Cloruro di Sodio (NaCl) il rapporto radiae trail raggio ionico di Na" equellodi ClI valercy /o =
102/181 = 0,56. Il Na" presentera dunque un numero di coordinazione NC = 6 ed una geometria
ottaedrica.
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Ottaedrica
NC =6

0,414 = R, < 0,732

Ogni ione Na" & circondato da 6 ioni CI™ disposti al vertice di un ottaedro e, poichéil rapporto ionico e
1:1, anche ogni ione CI” saracircondato da 6 ioni Na' disposti al vertice di un ottaedro

Per sapere perché le sostanze ioniche formino cristalli e non si limitino a costituire coppie ioniche
isolate, occorre fare alcune considerazioni energetiche sui legami ionici.

Consideriamo allora il legame ionico dal punto di vista energetico, analizzando ancora una volta la
reazione di sintesi del Cloruro di Sodio.



2Na(s) + Clz(g) — 2 NaC|(5) + 196,6 kcal

L'energia che s libera durante laformazione del legame € pari a 96,3 kcal per mole di NaCl (Entalpia di
formazione AH; = -96,3 kcal/mol). Evidentemente trasformandosi in ioni entrambi gli atomi hanno
raggiunto una configurazione piu stabile ed hanno diminuito il loro contenuto energetico.

Tuttavia se confrontiamo semplicemente le variazioni di energia associate alla formazione degli ioni, il
processo non sembra energeticamente favorito.

[l Sodio presenta unaenergia di ionizzazione molto bassa
Na) + 118,5 kcal/mol — Na™(g) + €
mentre il Cloro ha una Affinita elettronica molto elevata
Clg + e — Cl'(g) + 83,4 kcal/mol

In effetti, sommando I’ Energia di ionizzazione del Sodio e’ energiadi Affinita elettronica del Cloro, il
processo di formazione del legame ionico non sembrerebbe favorito, richiedendo 35,1 kcal

Nag) + 118,5kcal — Na*gy + e +

Cl(g) + e — Cl-(g) + 83,4 kcal =

Na(g) + Cl(g) + 35,1 kcal — Na+(g) + Cl_(g)

I fatto e che la reazione precedente non descrive la formazione del cloruro di sodio, ma quellade suoi
ioni alo stato gassoso, idealmente posti a distanzainfinital’uno dall’ atro. 1l processo di avvicinamento
degli ioni, sotto I’azione delle reciproche forze di attrazione, fino a formare il composto ionico fa
notevolmente diminuire I’ energiadel sistema.

Si definisce energia reticolare I’energia liberata nella formazione del reticolo cristallino dagli ioni
componenti allo stato gassoso portati da distanzainfinita a distanza di legame.

L’ energia reticolare dipende da diversi fattori, main particolare dalla densita di carica (g/r = rapporto
caricalraggio). Piu elevata e ladensitadi caricamaggiore e I’ energiareticolare.

Li* |[Na*| K* |[Rb*|Cs*| |Be** |Mg**| Ca®** | Sr** |Ba**
q/r | 1,32 |0,98|0,72|0,60|0,56 4,44 | 2,78 | 2,00 | 1,69 | 1,48
F | 0.75 1036 | 923 | 821 | 785 | 740 3505 | 2957 | 2630 | 2492 | 2352

(1030) [(910)((808)|(774)|(744)| |(3150)|(2913)|(2609)|(2476)|(2341)
853 | 786 | 715 | 689 | 659 3020 | 2526 | 2258 | 2156 | 2056

CI'| 0.55 | 534 |(769)|(701)|(680)|(657)| [(3004)/(2326)|(2223)|(2127)|(2033)
Brl 051 807 | 747 [ 682 [ 660 [ 631 | | 2914 | 2440 | 2176 | 2075 | 1985

S11 788) |(732)l671)|(651)|(632)| [(2950)1(2097)|(2132)|(2008)|(1950)
I lo,a5 | 757 | 704 | 649 [ 630 | 604 | | 2800 | 2327 | 2074 | 1963 | 1877

(730) [(682)[(699)|(617)[(600)| [(2653)[(1944)|(1905)|(1937)|(1831)

Densita di carica (q/r) ed energia reticolare (kJ mol!) misurata e calcolata (tra parentesi)
per gli alogenuri dei metalli alcalini ed alcalino-terrosi

Tuttavia va tenuto presente che seil catione e troppo piccolo (densita di carica eccessivamente el evata)
non riesce ad inserirsi efficacemente nel reticolo cristallino poiché gli anioni verrebbero a contatto,
e tendera pertanto a stabilizzarsi tramite legami covalenti. Cosi ad esempio gli elementi del 1l gruppo



formano tutti composti ionici ad eccezione del Be?* (troppo piccolo). Cosi hon sono noti composti
ionici del B* edel C*.

L’ energia reticolare risulta essenzialmente data dalla combinazione di due termini opposti la repulsione
tra i gusci eettronici (energia di repulsione elettronica) e |'attrazione tra ioni di carica opposta
(energia di Madelung).

Quando idealmente gli ioni di carica opposta s avvicinano, I’ energia reticolare diminuisce fino ad
arrivare ad un valore minimo per una distanzatragli ioni pari alasommadei loro raggi ionici.

_. Energia Repulsione
=T Elettronica

_.- Energia Reticolare

Energia

Ma* CI-

Cistanza

I 155 keal

. Energia di Madelung

Nel caso del Cloruro di Sodio, ad esempio, I’ energiareticolare € pari a 188 kcal/mol in corrispondenza
ad una distanza interionica di 276 pm (picometri) = 181 pm (raggio ionico ClI°) + 95 pm (raggio ionico
Na").

Per valutare I’entita dell’ energia reticolare di un cristallo di Cloruro di Sodio, iniziamo a calcolare
I"energia potenziale coulombiana di una coppia ionica gassosa di NaCl. Studiando la molecola di
cloruro di sodio biatomica gassosa, S & trovato che la sua distanza internucleare & 2,38 A, per cui
I’ energia potenzial e coulombiana e

5 -19 \?
E = _ke_ = —8,98755109 : M
" 2,38-10

per ottenere |’ energia di una mole di coppie ioniche & necessario moltiplicare il risultato precedente per
il numero di Avogadro

=-9,69-10™J

-9,69:10*° x 6.022-10%% = -583,6 k] mol™ = -139,6 kcal mol™*

Ora, per trovare I’energia di formazione sviluppata quando un cristallo di cloruro di sodio s forma
dagli ioni gassosi, si deve calcolare I’ energia potenziale coulombiana di uno ione quando esso € sotto
I"azione di tutti gli atri ioni del cristallo. A tal fine consideriamo il modello semplificato
monodimensionale seguente e calcoliamo I’ energia coulombiana degli ioni rispetto alo ione sodio
centrale
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| primi due ioni di cloro vicini, disposti ad una distanza r, contribuiranno all’ energia potenziale con un
valore pari a-2ke’/r , mentre i successivi due ioni sodio contribuiranno con +2ke’/2r (il segno positivo
derivadallarepulsione trale cariche eguali sugli ioni di sodio).

Continuando il ragionamento si ha:

2 2 2 2 2 2
Eo k2 (2 2,2 =-k2i{(1-1]+(5-1j+(1—1j+ ...... }:—kMre

Come s puo osservare, |’ espressione dell'energia totale e data da uno sviluppo in serie in cui il valore
di ogni addendo dipende dalla carica degli ioni che interagiscono e dalla posizione che questi occupano
nel reticolo, mentre é indipendente dalla natura chimica degli ioni che effettivamente occupano le
posizioni.

Lo sviluppo in serie € costituito da una sequenza di addendi alternativamente negativi e positivi ma di
entita sempre piu piccola, che converge verso un valore numerico M maggiore di 1, detto Costante di
Madelung, indipendente dal valoredir.

La costante di M adelung dipende dungue solo dal tipo di reticolo e dalla mutua posizione geometrica
del singoli ioni.

Esempio Numero di Numero di Costante di

coordinazione dei coordinazione degli Madelung
cationi anioni

NacCl 6 6 1,7475
CsCl 8 8 1,7627
ZnS (wurtzite) 4 4 1,6413
ZnS (blenda) 4 4 1,6381
CaF, (fluorite) 8 4 2,5194
TiO, (rutilo) 6 3 2,4080

Poiché la costante di Madelung € sempre maggiore di uno, I’energia di attrazione elettrostatica globale
e di conseguenza sempre maggiore (in valore assoluto) nel reticolo rispetto a caso di una singola
coppiaionica.

Questa energia, che s ottiene moltiplicando I'energia di interazione della coppia per la costante di
Madelung relativa, con le debite correzioni, si chiama Energia di Madelung, principale responsabile
della stabilita dei cristalli delle sostanze ioniche. Se essa non ci fosse, esisterebbero solo coppie ioniche
isolate.

Per il reticolo cristallino del cloruro di sodio e M = 1,75, per cui, a parita di tutte le altre condizioni, il
solido ionico ha un’energia che é il 75% piu bassa di quella della molecola biatomica gassosa. Questo
ulteriore abbassamento di energia si verifica perché uno ione sodio nel solido € legato mediante forze
coulombiane atutti gli ioni nel cristallo.

Essendo la distanza tra gli ioni nel cristallo del cloruro di sodio pari a 2,76 A (maggiore che nella
molecola biatomica) s ha



5 -19\2
Eyg =—M - kS — _17475.898755-10° -M
r 2,76-10

per ottenere I’energia di Madelung di una mole e necessario moltiplicare il risultato precedente per il
numero di Avogadro
-1,46-10*% x 6.022-10%* = -879,5 k] mol™* = -210,4 kcal mol™!

=-146-1078]

Per calcolare I’ energia reticolare e ora necessario stimare anche I’ energia repulsiva che si genera tra le nuvole
eettroniche degli ioni quando questi si trovano a piccol e distanze.

Eret = Emad + Erep

Tale repulsione e della stessa natura delle repulsioni di van der Waals fra gli atomi neutri di cui ci
occuperemo nel prossimo capitolo ed ha una dipendenza dalla distanza interatomicar del tipo

con

n > 6 (con valori caratteristici 9, 12 0 14 in relazione a tipo di ioni. Spesso n puo essere calcolato
studiando la compressibilita del cristallo)

B = coefficiente caratteristico del solido ionico

L’ espressione dell’ energia reticol are diventa dunque
M.e* B

roor"
Tuttavia B puo essere eliminato dall’ espressione dell’ energia reticolare considerando che a valore di r
incui il cristallo e piu stabile (r di legame) I’ energia reticolare assume il suo valore minimo (pendenza

nulla e derivata della funzione uguale a zero de/dr=0).

Eret = EMad + Erep =-k

n

dE, M-e* nB

=-k + =0
dr r? rmt
dacui
2 n+1 2
B=—kM 2e I =kM e et
r n n
che, sostituita nellarelazione dell’ Energiareticolare, fornisce
M e
M-e* B M -e’ (k n 'rn_lj M- M-e 1
Eg=-"K—+—=-k + - =-k +K -—
r r r r r r n

Dunque, poiché n =~ 10, I’energia di repulsione risulta circa 1/10 dell’ energia di Madelung e quindi, per
il cloruro di sodio
Eret = Emag + Erep = -210,4 + 21,04 = 189 kcal mol™*

Il valore sperimentale dell’ energia reticolare per NaCl & di 188 kcal mol ™

L’ energia reticolare puo essere sperimental mente determinata tramite un ciclo di Born-Haber, in cui il
processo di formazione del legame ionico viene spezzato in una serie di fasi che trasformano i reagenti
negli ioni gassosi e successivamente gli ioni gassosi nel solido ionico.

1) Vaporizzazione del Sodio (Energia di vaporizzazione)
Na(s) + 2 Clz(g) + 26 kcal - Na(g) + 2 Clz(g)

2) Dissociazione del Cloro (V2 dell’energia di legame CI-Cl)
Na(g) + 1A Cl'Cl(g) + 28,6 kcal — Na(g) + Cl'(g)



3) Ionizzazione del Sodio (Energia di Ionizzazione)
Na(g) + Cl'(g) + 118,5 kcal — Na+(g) + Cl'(g) + e

4) Ionizzazione del Cloro (Energia di Affinita elettronica)
Na*) + Cleg +e — Na*g + Cl*q) + 83.4 kcal

5) Formazione legame a partire dagli elementi gassosi (Energia reticolare)
Na+(g) + CI’ (9 — NaCI(s) + 188 kcal

Sommando membro a membro le 5 reazioni precedenti si ottiene la reazione di formazione del Cloruro
di Sodio apartiredai suoi elementi e larelativa Energiadi formazione

Nag) + 2 Clz(g) — NaCI(S) + 98,3 kcal

| divers stadi vengono spesso schematicamente rappresentati attraverso il cosiddetto ciclo di Born-
Haber, dove, secondo la convenzione, le energie assorbite hanno segno positivo, quelle cedute segno
negativo

NEI+[.;_|] + Cll(q] + e

)
- 83.4 kcal
+ 118,5 kcal [&ff elattr CI)
[En Ioniz Ma)
+ _
¥ Na =1} + CI 91
NEI.;.;] + Cl'(qj
+ 28,6 kcal
Mag + ¥z Clag [En Dizsoc CI)
+ 26 kcal - 188 kcal
Mag + Y Clag (En Waporiz Na) (En reticolare)

- 98,3 kcal
[En formaz MaCl)

NEICL;.;_] ¥

Come s puo osservare, nella formazione di sostanze ioniche € particolarmente importante il confronto
tral’energiadi ionizzazione e |’ energiareticolare, trattandos dei due termini energetici piu rilevanti. In
prima approssimazione un composto ionico si formera se I’energia spesa per la ionizzazione verra
compensata dall’ energia reticolare. Ad esempio, il composto ionico MgCl con Mg® non si osserva,
nonostante lo ione Mg" richieda meno energia per formarsi rispetto alo ione Mg?* (Mg = Mg* + e +
738 kImol™ contro Mg" = Mg* + e+ 1450 kj mol™). Ci® & dovuto d fatto che I’ energia reticolare di
MgCI é troppo piccola.

7.5 Legame metallico

Il legame che tiene uniti gli atomi metallici al'interno del solido e detto legame metallico.

Trai modelli piu semplici ed intuitivi che descrivono il legame metallico vi e quello di P.Drude (1863-
1906), secondo il quale gli atomi metalici perdono facilmente gli elettroni superficiai trasformandos
inioni positivi. Gli ioni si accatastano in modo da lasciare il minor spazio vuoto possibile (massimo
impaccamento), andando cosi ad occupare posizioni ben determinate al'interno di precise strutture



geometriche. Gli elettroni persi non appartengono piu ai singoli atomi, ma a tutto il reticolo solido
(modello a maredi elettroni). Essi sono liberi di muoversi (elettroni delocalizzati) tragli ioni positivi
garantendo la neutralita del sistema e agendo da collante per i cationi.

La liberta di movimento degli elettroni al’interno del reticolato cationico fa si che il legame metallico
manifesti una natura non direzionale. Non vi sono elettroni localizzati, come nel legame covalente, che
irrigidiscono la struttura. Gli stessi cationi possono, se sollecitati meccanicamente, muovers all’interno
del mare di elettroni senza che il legame venga spezzato, a differenza di quanto accade in un legame
ionico in cui anioni e catoni devono mantenere le loro posizioni reciproche. .1l legame metallico e
adirezionale. Cio spiega le caratteristiche di duttilita e malleabilita dei metali i quali, se sottoposti a
sollecitazioni meccaniche, s deformano in modo permanente senza spezzarsi.

Se ad esempio sottoponiamo un solido metallico ed un solido ionico ad una forza di taglio che faccia
dlittare reciprocamente un piano di atomi rispetto ad un altro, possiamo notare che:

e il legame metallico s conserva. La posizione che assumono i cationi nel mare di elettroni e
infatti indifferente rispetto all’ efficacia del legame
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Solido metallico

e il legame ionico viene spezzato. Anioni e cationi vengono infatti a trovarsi di fronte a cariche
dello stesso segno e si respingono.
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Solido ionico
Questo modello di legame giustifica una struttura costituita da un denso reticolato di ioni positivi molto
vicini traloro secondo il principio del massimo impaccamento. Il numero di atomi adiacenti a ciascun
atomo e detto numero di coordinazione (N.C.) e per i metalli € molto elevato, tipicamente 8 0 12. Per
guesto motivo ladensitadel metalli € generalmente superiore aquelladegli altri materiali.
La disposizione degli atomi metallici al’interno del reticolo cristallino pud essere di tipo compatto o di
tipo non-compatto.

Le disposizioni di tipo compatto sono le piu frequenti (90%) e si basano su stratificazioni di atomi con
distribuzione esagonale.

distribuzione esagonale

Vanno aformarereticoli cristallini con elevato numero di coordinazione (12):
- reticolo cubico afacce centrate (CFC)



- reticolo esagonale compatto (EC).

Le disposizioni di tipo non-compatto si basano su stratificazioni di atomi con distribuzione quadrata.

distribuzione quadrata

Vanno aformare reticoli cristallini con numero di coordinazione inferiore:
- reticolo cubico semplice (CS) o cubico primitivo (CP) con numero di coordinazione 6
- reticolo cubico a corpo centrato (CCC) con numero di coordinazione 8

| divers reticoli cristallini vengono descritti mediante I’individuazione di un elemento geometrico di
base, detto cella elementare o cella unitaria, che s ripete a loro interno.

In un modello a sfere rigide lo spazio occupato dagli atomi all’interno di un reticolato cristallino viene
misurato dal fattore di compattazione atomica o coefficiente di impaccamento definito dal rapporto
trail volume degli atomi contenuti in unacella unitaria del reticolo ed il volume della cella

Reticolo Cubico Semplice o Cubico Primitivo—CS (sc - simple cubic packing)
Lacellaunitaria e costituita da otto atomi ai vertici di un cubo.

T 88

Ciascuno degli 8 atomi che s trovano ai vertici della cella e pero condiviso da atre sette celle e
appartiene quindi a ciascuna di esse per 1/8. In totale ogni cella contiene quindi un numero di atomi
equivalenti pari a 8-1/8 = 1.
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La distribuzione avviene per strati di sfere con disposizione quadrata. Le sfere del secondo strato
giacciono esattamente sopra le sfere del primo strato. In questo modo ciascuna sfera € in contatto con
atre sal sfere ed il numero di coordinazione € 6.

Si trattadi un reticolo estremamente raro nei metalli che compare solo nel Polonio.
Lo spigolo della cella elementare e detto costante reticolare a (o parametro di cella).
La distanzatra due atomi in contatto corriponde a 2r (due volte il raggio atomico) ed & uguale in questo

caso a parametro di cellaa. Poiché infatti vi sono 2 atomi a contatto lungo un lato della cella cubica, la
costante reticolare e pari a2 volte il raggio atomico



a=2r
Il volume della cella elementare in funzione del raggio atomico r € quindi

V=a’=(2r)=8r®
Il coefficiente di impaccamento (fattore di compattazione atomica) si ottiene come rapporto tra il

volume degli atomi equivaenti (sfere contenute nella cella elementare, in questo caso 1) ed il volume
della cellaelementare.
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8r 6
Reticolo
cubico semplice

Esempi Po
Numero di atomi per cella elementare 1
Numero di coordinazione 6
Distanza tra atomi piu vicini a
Coefficiente di impaccamento n/6=0,524 =52,4%
Dimensione della cella (costante reticolare a) 2r

Reticolo Cubico a Corpo Centrato — CCC (bcc - body centered cubic)
Lacellaunitaria e costituita da un atomo al centro di essa e da otto atomi ai vertici.

ﬂ;;"_j_u

In questo modo gli atomi ai vertici non sono in contatto tra loro. Viceversa sono in contatto gli atomi
sulladiagonale del corpo della cella nella sequenza “ vertice-centro cella-vertice’.

L’ atomo centrale € dunque in contatto con 8 sfere ed il numero di coordinazione € 8

Ciascuno degli 8 atomi che si trovano a vertici della cella € pero condiviso da altre sette celle e
appartiene quindi a ciascuna di esse per 1/8. In totale ogni cella contiene quindi un numero di atomi
equivalenti paria 1+ 8-:1/8=2.

La distribuzione avviene per strati di sfere con disposizione quadrata. Le sfere del secondo strato
giacciono nelle depressioni create dal primo strato, mentre le sfere del terzo strato giacciono nelle
depressioni create dal secondo strato in modo datrovarsi esattamente sopra le sfere del primo strato



1° strato 2° strato

Lo spigolo della cella elementare e detto costante reticolare a.
Poiché vi sono 3 atomi a contatto lungo la diagonale D della cella cubica, la diagonale € pari a4 volteil
raggio atomico
D=4r
Ricordando che in un cubo ladiagonale e pari
D=aV3
con a= spigolo del cubo, larelazione trail raggio atomico r e la costante reticolare a diventa

x'}ﬂ — 4R

La minima distanza tra due atomi (2r) vale quindi (a-V3)/2=0,866 a
Il volume della cella elementare in funzione del raggio atomicor e

V_ae_(ﬂjs_%i
B T3

Il coefficiente di impaccamento (fattore di compattazione atomica) Si ottiene come rapporto tra il
volume degli atomi equivalenti (sfere contenute nella cella elementare, in questo caso 2) ed il volume
della cellaelementare.
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Reticolo
cubico a corpo centrato

Fe-o (a = 2,861R),
Esempi Cr (a = 2,878R),

Na (a = 4,240R)
Numero di atomi per cella elementare 2
Numero di coordinazione 8
Distanza tra atomi piu vicini a-V3/2=0,866"-a
Coefficiente di impaccamento V3-7/8=0,68 = 68%
Dimensione della cella (costante reticolare a) (4/\3)r

Esempio
Il tungsteno (W) presenta una struttura cubica a corpo centrato. Calcoliamo la sua densita sapendo che il suo raggio
atomico & 137 pm ed il suo peso molare € 183,84 g/mol

La densita del tungsteno puo essere calcolata come rapporto tra la massa degli atomi contenuti in una cella ed il volume
della cella. In una cella cubica a corpo centrato sono contenuti 2 atomi la cui massa € pari a

M,y =2 Pv _9 18384 -~ 6106102
N, 6022-10

Per una cella cubica a corpo centrato la relazione tra le dimensioni dello spigolo a della cella ed il raggio r dell’elemento &

a=r(4/N3)=1,37 10 x ((4/43) = 3,164 10 cm

ed il volume della cella sara

Veella = a° = (3,164 1083 = 3.167 1023 cm®.

La densita del Tungsteno sara dunque

_M,, 6106-10%#g

~ Maw _ 19,28 g/cm?
V.. 3167-10 %cn? e

Reticolo Cubico a Facce Centrate— CFC (fcc - face centered cubic)
Detto anche cubico compatto (CC). Nessun atomo giace interamente al'interno della cella unitaria ma
Vi sono 8 atomi ai vertici e 6 atomi a centro di ognuna delle facce.

7 8

Cosi che ciascun atomo delle 6 facce € condiviso anche da un'altra cella e conta per 1/2 (contenuto in
atomi = 6 x 1/2 = 3), mentre gli otto atomi ai vertici, come nella cella CCC, contano per 1/8 (8 x 1/8 =
1) Quindi in totale vi sono 4 atomi equivalenti per cella

In questa cellagli atomi lungo la diagonale del cubo non sono in contatto traloro. Viceversasonoin
contatto gli atomi lungo la diagonale delle facce nella sequenza “ vertice-centro faccia-vertice”.



Ladistribuzione avviene per strati sovrapposti di sfere con disposizione esagonale. Le sfere del secondo
strato giacciono nelle depressioni create dal primo strato, mentre le sfere del terzo strato giacciono nelle
depressioni create dal secondo strato, non sopra le sfere del primo strato, ma in corrispondenza delle
depressioni del primo strato non occupate dalle sfere del secondo strato.

1° strato 2° strato 3° strato

Solo le sfere del quarto stato si posizionano nelle depressioni del terzo in modo da sovrapporsi
esattamente alle sfere del primo strato. Ne deriva una successione di strati esagonali di tipo ABCA..

A

C C

B B
A

A

In questa cella sono in contatto 3 atomi lungo ladiagonale D dellafacciadel cubo,

De=4r
Ricordando chein un cubo ladiagonae di unafaccia é pari
D= a\/2

con a= spigolo del cubo, larelazionetrail raggio atomico r e la costante reticolare a diventa

a=

s

1,.5{']' 4R




La minima distanza tra due atomi (2r) vale quindi (a-v2)/2=0,707 a

Il volume della cella elementare in funzione del raggio atomicor &

3
4r 32.r?
V:a3: o =
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Il coefficiente di impaccamento (fattore di compattazione atomica) Si ottiene come rapporto tra il
volume degli atomi equivalenti (sfere contenute nella cella elementare, in questo caso 4) ed il volume
della cella elementare.

4'@“3) 2
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Il numero di coordinazione e il massimo raggiungibile con atomi dello stesso raggio e vae 12. La
percentuale di spazio occupata € la piu grande possibile in una struttura cristallina ad arriva a 74%,
eguagliata soltanto da quella ottenibile nell’ impaccamento esagonale compatto, come quello del titanio
metallico.

Reticolo
cubico a facce centrate
Fe-y (a= 3,60&),
. Ag (a= 4,078A),

Esempi Al (a = 4,041R),

Cu (a = 3,608 A)
Numero di atomi per cella elementare 4
Numero di coordinazione 12
Distanza tra atomi piu vicini a-\2/2=0,707 - a
Coefficiente di impaccamento 2-n/6=0,74 = 74%
Dimensione della cella (costante reticolare a) (4/~2)r

Reticolo Esagonale Compatto—EC (hcp - Hexagonal closest packing)
12 atomi sono disposti a vertici di un prisma a base esagonale, 2 atomi al centro di ciascuna base e 3
atomi al’interno della cella, ameta altezza, aformarei vertici di un triangolo equilatero

e
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Ciascun atomo € circondato da altri 12 atomi
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Le sfere del secondo strato giacciono nelle depressioni create dal primo strato, mentre le sfere del terzo
strato giacciono nelle depressioni create dal secondo strato in modo da trovars esattamente sopra le
sfere del primo strato

1° strato 2% strato 3° strato

Ne deriva una successione di strati esagonali di tipo ABA

A

B B
A

A

Il reticolo esagonal e compatto € caratterizzato da un cella e ementare prismatica esagonal e che contiene
12 atomi posizionati ai vertici, 2 atomi posizionati al centro delle basi e 3 atomi ai vertici di un
triangol o equilatero posizionati a meta altezza all’ interno della cella elementare.

| 3 atomi interni appartengono completamente ala cella elementare. Ciascuno dei 12 atomi ai vertici &
condiviso con altre 5 celle e quindi conta per 1/6 (contenuto in atomi = 12 x 1/6 = 2), mentre ciascuno
dei due atomi posizionati a centro delle basi e condiviso con un'atra cella e conta per %2 (2 x 1/2 = 1)
Quindi in totale vi sono 6 atomi equivalenti per cella

Il lato dell’esagono di base costituisce la costante reticolare a ed essendo costituito da due sfere a

contatto vale
a=2r

[ﬂ=2R|

Cacoliamo orail volume del prisma esagonale in funzione del raggio atomicor.
Consideriamo il sito tetraedrico costituito da 2 sfere poste su due vertici della base, dalla sfera posta al
centro della base e da una sfera posta all’ interno del tetraedro.
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I tetraedro ha un’ altezza h/2 pari ala meta dell’ altezza h del prisma ed e formato da 4 facce equilatere
di lato a. L'dtezza b di una faccia (triangolo equilatero) del tetraedro coincide con |’ apotema
dell’ esagono di base del prismaevae

b=(a-V3)/2

L’ altezza del tetraedro &
h2=(a-V6)/3
equindi I’atezzadel prismavae

h=(2a-6)/3
L’areadi base A del prismae
av/3
L_6ab %5 33
2 2 2
[l volume V del prisma
V=A-h=332‘/§-¥:3a3\/§

e, poichéa= 2r, il volume V, espresso in funzione del raggio atomico r, diventa

V =3a’\2=24.1r%/2
Il coefficiente di impaccamento (fattore di compattazione atomica) si ottiene come rapporto tra il
volume degli atomi equivalenti (sfere contenute nella cella elementare, in questo caso 6) ed il volume
della cella elementare.

4
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Reticolo

esagonale compatto
Esempi Ti, Zn, Mg, Be
Numero di atomi per cella elementare 6 (cella a base esagonale)
Numero di coordinazione 12
Distanza tra atomi piu vicini a
Coefficiente di impaccamento V2 -1/6=0,74 =74%

Esempio
Sapendo che il Titanio (d = 4,507 g/cm3 - Py = 47,867 g/mol) presenta una struttura esagonale compatta, calcoliamo il
suo raggio atomico



Il volume della cella elementare pud essere calcolato facendo il rapporto tra la massa di 6 atomi di Titanio (presenti nella
sua cella elementare) e la densita del Titanio.
Calcoliamo la massa di 6 atomi di Titanio

v =8P _ 647867

N, 6022:10% 4769-10 g

Calcoliamo il Volume della cella elementare

—22
V., =Men 4709107 458192 ¢ny
d 4,507

Ricordando che il volume di una cella esagonale compatta in funzione del raggio atomico vale

Vcella = 24\/5 ’ r3

possiamo ora calcolare il raggio atomico

—22
r=3 Vst _,[1,058-10 =1,46-10"°cm=146pm
Voaz | 242
Raggio metallico

Il raggio metalico viene spesso definito come la meta della distanza che separa i nuclei di atomi
adiacenti nel solido atemperatura e a pressione ambiente.

Tuttavia tale distanza dipende dal numero di coordinazione e generamente, cresce con esso, come Si
osserva studiando i polimorfi dei metalli (metalli che cristallizzano con diverse celle elementari) e i
composti intermetallici (Goldschmidt)

Per confrontare i vari elementi i corregge la distanza internucleare empirica riportandola a valore
prevedibile per I'elemento in un ipotetico impacchettamento compatto (numero di coordinazione. = 12)
dividendo il raggio osservato per i seguenti fattori di correzione

Numero Fattore di
Coordinazione correzione
12 1
8 0,97
6 0,96
4 0,88

Ad esempio il raggio metallico del Sodio con N.C = 8 & 1.85 A. Dividendo tale valore per 0,97 s
ottiene 1,91 A, il raggio cheil Sodio avrebbe se fosse compatto.
| valori «corretti» di Goldschmidt sono quelli normalmente tabul ati.

Modello a bande

Il modello di Drude € oggi sostituito da un modello quantistico del legame metallico che s deve a
F.Bloch, ed € conosciuto come modello a bande.

I modello a bande e un’ applicazione della Teoriadell’ Orbitale Molecolare (MO) ai metalli.

Si consideri ad esempio la molecola Li,. Ciascun atomo di Litio presenta un orbitale atomico 2s
semisaturo. La molecola forma pertanto due orbitali molecolari sigma: un orbitale legante (0,s) saturo
ed un orbitale antilegante (0,s*) vuoto.




2 atomi di Litio
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Si considerino ora 4 atomi di Litio legati. In questo caso s formeranno 2 orbitali di legame (o) Saturi

e due orbitali di antilegame (0,s*) vuoti. Questo sistema a4 atomi € piu stabile del precedente essendo
caratterizzato da un maggior numero di orbitali di legame saturi.

4 atomi di Litio
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Se estendiamo il ragionamento ad n atomi otterremo un sistema costituito da n/2 orbitali di legame
(0,s) saturi ed n/2 orbitali di antilegame (0,s*) vuoti. Gli orbitali di legame saturi e quelli di
antilegame vuoti si dispongono su livelli energetici talmente vicini da formare una banda continua di
energia.

}7— Banda

Li 31 = ./
Lin
In altre parole al'interno di ciascuna banda le differenza energetiche tragli orbitali molecolari sono cosi
piccole che possiamo considerare la distribuzione energetica come non quantizzata.



n atomi di Litio
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Come per il legame covalente, anche nel caso del legame metallico laforza del legame dipende dala
differenza tra il numero di elettroni negli orbitali leganti ed il numero di eettroni negli orbitali
antileganti. Quanti piu elettroni vi sono negli orbitali di legame rispetto agli orbitali di antilegame e
tanto piu il legame sara intenso ed il metallo presentera maggiore durezza e piu elevato punto di
fusione.

Questo significa che queste proprieta saranno massime a centro di un periodo di transizione. Per
metalli con configurazione del tipo nd® o adiacenti. In questo caso infatti, poiché ogni atomo hai propri
orbitali esterni semisaturi, gli orbitali molecolari leganti saranno completi, mentre quelli antileganti
saranno vuoti. E una situazione analoga a quella del Litio, con la differenza che il numero di orbitali
interessato al |egame e notevolmente superiore.

Durezza e punto di fusione dei metalli hanno quindi un andamento periodico. Crescono dall’inizio fino
a centro di una serie di transizione per poi decrescere proseguendo verso destra.

Temperatura di fusione
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In un metallo la banda piu esterna che contiene elettroni € detta banda di valenza Le bande possono
essere separate da brevi intervali energetici, dette zone proibite (band gap), in cui gli eettroni non
pOSSONo essere presenti.

Il livello energetico piu elevato occupato da elettroni (HOMO = Highest occupied molecular orbital)
al’interno della banda di valenza alla temperatura dello zero assoluto e detto livello di Fermi (o

energiadi Fermi). Ad esempio per il Litio metalicoiil livello di Fermi si situa esattamente a meta della
banda di valenza 2s.

Dunqgue a zero gradi kelvin gli eettroni del Litio, s trovano tutti ad energie minori dell’ energia di
Fermi, che si collocaameta dellabanda 2s.
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Ma a temperature superiori a zero kelvin gli eettroni, in quanto fermioni, obbedediscono alla
distribuzione statisticadi Fermi-Dirac. Anche per piccoli aumenti di temperatura, si rendono disponibili
(nel senso statistico del termine) stati conduttivi, ossia elettroni che prima erano “congelati” nella meta
inferiore della banda 2s, possono essere promossi ad energie piu elevate e dunque risultano liberi di
muovers nel metallo e di condurre energia.

Energia
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L
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In un tale conduttore esistono stati liberi a di sopra del livello di Fermi e se s applica un campo
elettrico gli eettroni s muovono nella direzione opposta a campo contribuendo a creare corrente. Al
processo di conduzione non partecipano le bande di energia inferiore che sono totalmente occupate. Le
bande ad energia inferiore, costituite dagli orbitali piu interni e completamente sature, sono in genere
poco estese e ben distanziate energeticamente (intervalli proibiti estes). All’aumentare dell’ energia le
bande diventano piu larghe e piu ravvicinate fino, in alcuni casi, a sovrapporsi.

Ne metalli che, come il Litio, presentano la banda di valenza non completamente piena, banda di
valenza e banda di conduzione coincidono.

In atre parole s tratta di considerare che, se un metallo presenta la banda di valenza non
completamente piena di eettroni, essa e disponibile ad essere popolata da elettroni con energia
sufficiente e diventare cosi una banda di conduzione. Questo meccanismo avviene tipicamente ad opera
di schemi di eccitazione termica. Se una banda non e completamente piena, gli elettroni ad energiapiu
alta possono facilmente essere promossi a stati di energia leggermente superiore, e contribuiscono
significativamente alla conducibilita.

Questo accade per il Litio e per tutti i metalli che presentano una banda di valenza semisatura, ma é
possibile anche per un metallo come il Berillio che, pur avendo la banda 2s completamente satura (sia
guelladi legame che quelladi antilegame), presenta la banda 2s parzialmente sovrapposta ala banda 2p
vuota che diventa dungue la banda di conduzione
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Presentano dunque un comportamento metallico gli elementi con:
- labandadi valenza occupata solo parzialmente che funge da banda di conduzione
- labandadi valenza satura parzialmente sovrapposta alla banda di conduzione vuota

La conducibilita dei metalli diminuisce al'aumentare della temperatura poiché I'aumento dei moti
vibrazionali dagli atomi vaad interferire con il moto degli elettroni.

La facilita con cui gli elettroni di conduzione possono muovers attraverso il reticolo metallico spiega
anche la buona conducibilita termica dei metalli. Quando un metallo viene avvicinato ad una fonte di
calore gli eettroni di conduzione aumentano la loro energie cinetica media che, data la loro mobilita
puo essere facilmente trasferita alle particell e adiacenti.

La lucentezza dei metali s spiega infine con la vicinanza degli orbitali molecolari all'interno della
banda di conduzione. In pratica gli elettroni, avendo a disposizione moltissimi livelli energetici
adiacenti, possono facilmente esservi promossi assorbendo luce su tutte le lunghezze d'onda per poi
riemetterla per tornare allo stato fondamentale.

La teoria delle bande, oltre a giustificare le caratteristiche metalliche e in grado di fornire una
spiegazione semplice ed immediata dell'esistenza dei semiconduttori e degli isolanti.

| solanti

Gli isolanti sono caratterizzati da un sistema di bande nel quale quella piu ata occupata e
completamente piena (banda di valenza) e quella successiva, completamente vuota (banda di
conduzione), si trova separata da un intervallo proibito talmente esteso da non poter essere superato se
non sottoponendo il materiale a differenze di potenziale estremamente elevate.

La caratteristicadi un isolante € quindi quella di possedere una banda di valenza completamente satura
separata dalla banda di conduzione vuota da un intervallo di energia proibito molto maggiore della
tipicaenergiatermica. In tali condizioni latemperatura non ein grado di promuovere un elettrone nella
banda superiore che e vuota e dunque, in presenza di un campo elettrico, non s ha passaggio di
coerente. Un tipico isolante € il diamante in cui l'intervalo di energia proibito e circa duecento volte
I'energia termica a temperatura ambiente. Alcuni fisici separano gli isolanti dai semiconduttori ponendo
arbitrariamente pari a4 eV le dimensioni energetiche della zona proibita.
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semiconduttori

Sono semiconduttori elementi come il silicio ed il germanio che presentano una banda piena ed un
intervallo di banda (zona proibita) con un vaore non eccessivamente ato, tale comunque da poter
essere superato fornendo adeguate quantita di energiaal cristallo.

E' questo il motivo per cui nei semiconduttori laresistenza al passaggio di corrente elettrica diminuisce
all'aumentare della temperatura. Le proprieta di semiconduttori o di isolanti dipendono quindi
dal’intevallo (gap) tralabandadi valenzae quelladi conduzione.
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| semiconduttori hanno bassa conducibilita elettrica a temperatura ambiente, ma questa aumenta
fortemente all’ aumentare della temperatura. 1l livello di Fermi si posiziona tipicamente tra la banda di
valenza e quella di conduzione. All’aumentare della temperatura la distribuzione di Fermi-Dirac s
modifica aumentando |la probabilita che gli elettroni possiedano energia sufficiente a popolare la banda
di conduzione.
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Semiconduttori con particolari caratteristiche si possono costruire attraverso il processo di drogatur a,
aggiungendo ad un semiconduttore piccole percentuai di impurezze. Ad esempio mescolando al silicio
piccole, maben definite quantitadi arsenico o di gallio.

La drogatura con arsenico e detta di tipo n (negativa) in quanto viene aggiunto un elemento chimico
che presenta |a stessa configurazione superficiale del silicio piu un elettrone. Gli elettroni in pit vanno
adisporsi nella banda superiore e sono disponibili per la conduzione.

La drogatura con gallio viene detta di tipo p (positiva) in quanto viene aggiunto un elemento chimico
che presenta |la stessa configurazione superficiale del silicio meno un elettrone. Gli elettroni in meno



creano delle lacune elettroniche nella banda piu superficiale del silicio creando le premesse per la
conduzione.

7.6 Legami intermolecolari e forze di van der Waals

L'esistenza di aggregati di materia allo stato solido e liquido ci induce aritenere che esistano delle forze
anche tra molecole neutre in grado di legarle. Tali forze si producono sia tra molecole polari che tra
molecole apolari e sono conosciute come forze di van der Waals. Le forze o interazioni di van der
Waals, note anche come interazioni di non legame o legami deboli (definizione ambigua poiché in
fisicale interazioni deboli sono una delle quattro forze fondamentali di natura), hanno un’intensita (0.1
- 10 kJ mol™*) che & mediamente di circa due ordini di grandezza inferiore al’intensita di un legame
covalente o ionico (100 - 1000 kJ mol™). Inoltre tali forze hanno un raggio d’ azione estremamente
breve, indebolendosi rapidamente all’ aumentare della distanza.

L’energiadi tali legami € infatti inversamente proporzionale alla sesta potenza della distanza che separa
le particelle interagenti (E « 1/r°), mentre le forze di van der Waals decrescono secondo la settima
potenza ddlladistanza (F,qy < 1/r).

Esistono tre tipi di forze di van der Waals:
1) Forze di Keesom tramolecole polari
2) Forzedi Debye tramolecole polari e molecole apolari
3) Forzedi London tramolecole apolari

7.6.1 Forzedi Keesom o interazioni dipolo-dipolo (effetto di orientazione)

Le molecole polari, o dipoli permanenti (molecole dotate di un momento di dipolo w), esercitano
natural mente una reciproca attrazione el ettrostatica. Quando le molecole dipolari si avvicinano tendono
infatti adisporsi con i poli di carica opposta l'uno di fronte al'atro, al fine di rendere minimal'energia
potenziale del sistema (configurazione di maggior stabilita). In tal modo s verifica un'attrazione
elettrostaticatrai poli opposti, dettainterazione dipolo-dipolo.

Leforze di Keesom agiscono dungue tramite un effetto di orientazione.

Leinterazioni dipolo-dipolo non sono molto efficienti finché le molecole si trovano allo stato aeriforme
poiché le distanze intermolecolari sono troppo elevate. Finché la temperatura e sufficientemente el evata
e/o la pressione bassa, |'energia cinetica media dei dipoli € in grado di vincere tali interazioni,
mantenendo |la sostanza allo stato aeriforme. Ma all'abbassarsi della temperatura e/o al’ aumentare della
pressione, le distanze intermolecolari diminuiscono e |'energia cinetica media delle molecole finisce per
diventare minore delle interazioni dipolari. In queste condizioni tali forze sono in grado di mantenere
adese e molecole favorendo il passaggio ad una fase condensata (liquida o solida). Inizialmente si hail
passaggio alo stato liquido e, se latemperatura scende ulteriormente (o la pressione aumenta), le forze
di Keesom sono in grado di bloccare le molecole in posizioni di equilibrio all‘interno di un reticolato
solido.



Interazioni dipolo-dipolo tra molecole polari allo stato solido

Leinterazioni dipolo-dipolo sono ovviamente tanto piu intense quanto maggiore € il momento di dipolo
ped iniziano a diventare importanti per valori di psuperiori ad 1 D. La loro intensita decresce
al’ aumentare della temperatura, poiché una maggior agitazione termica interferisce con I’ allineamento
dei dipoli.

Per due dipoli liberi di ruotare (liquido o aeriforme) di momento p; ed p, a distanza r |’energia di

Keesom e
2
E 2 |HH] 1
Keesom — 6
KT\ 4dne, ) r
con

k = costante di Boltzmann = 1,38 102 JK™*

€, = costante delettrica del vuoto = 8,854 102 C2 m? N

T = temperatura assoluta

Ad esempio, a25°C I’ energia di interazione per una coppia di molecole con p=1D (= 3,336 10%° C
m) aladistanzadi 0.3 nm (= 3 10™° m) &di

3.336-10%°)"
1_ 2 ( ) L 520102

E __ 2 (ﬂl'ﬂzjz _ . .
Keom KT\ 4dre, ) r® 3(1,38:10%)298 (4.3_14.8,854.10—12)2 (3.10-10)6

L’energia di Keesom per una mole si ottiene moltiplicando il risultato precedente per il numero di
Avogadro N = 6.022 10 mol ™.

-2,2210%x 6,022 10 = - 1340 Jmol™ =- 1,34 kI mol™*
Per due dipoli stazionari (al’interno di un solido) I’energia di Keesom risulta inversamente
proporzionae alaterza potenza della distanzar e dipende dall’ orientazione reciproca (angoli 6 ¢ ¢).

Quando il dipolo € costituito da un atomo di idrogeno legato con legame coval ente fortemente polare ad
un elemento molto elettronegativo (F, O, N), il legame dipolo-dipolo & particolarmente intenso e viene



chiamato legame a idrogeno (o ponte idrogeno). | legami a idrogeno presentano energie tipiche
superiori (20 — 50 kdmol™) rispetto ai normali legami dipolo-dipolo.

Il legame a idrogeno viene rappresentato con una breve linea tratteggiata che unisce I'idrogeno di una
molecola con |'elemento elettronegativo di un'altra.
Tipici composti in grado di dare intensi legami a idrogeno sono |'acido fluoridrico HF, I'acqua HoO e
I'ammoniaca NH3.
-
J) - :

Legami a idrogeno tra molecole d’acqua e ammoniaca

L'esistenza di tale legame aumenta notevolmente la coesione interna tra le molecole, a punto da
riflettersi in modo evidente su alcune proprieta fisiche delle sostanze interessate.

Ad esempio tutti i composti le cui molecole sono interessate dai legami a idrogeno presentano
temperature di ebollizione e capacita termiche particolarmente elevate.

Se infatti forniamo calore ad una sostanza produciamo un aumento della sua energia cinetica media
(¥2amv?). E' alora evidente che a parita di calore fornito I'aumento di velocita sara minore per le
molecole piu massicce. Poiché inoltre una sostanza € in grado di passare allo stato di vapore quando le
sue molecole sono sufficientemente veloci, dobbiamo attenderci che latemperatura di ebollizione di un
composto sia tanto maggiore quanto maggiore e il suo peso molecolare.

Tale previsione ¢ verificabile osservando ad esempio i composti dell'idrogeno con gli elementi del VI
gruppo A, doveil punto di ebollizione diminuisce costantemente al diminuire del peso molecolare, con
lanotevol e eccezione dell'acido fluoridrico.

504 (19.1)

HF (-35.4)
a HI
_5|:| J
HEBEr
-100 HCI (-67)
(-83.7)

Feso molecolare

In questo caso infatti, nonostante il basso peso molecolare, la temperatura di ebollizione risulta
particolarmente elevata in quanto per poter passare alo stato di vapore le molecole devono possedere
un'energia cinetica molto elevata per romperei legami aidrogeno che le tengono adese.

La presenza del legame a idrogeno spiega anche perché il ghiaccio sia meno denso dell'acqua. Infatti
guando l'acqua s solidifica i legami a idrogeno tendono a bloccare le molecole in una struttura
esagonal e ordinata che risulta meno densa della struttura disordinata caratteristica dell'acqua liquida.



7.6.2 Forzedi Debye ointerazioni dipolo permanente-dipolo indotto (effetto di induzione)

Le forze di Debye s originano tra molecole polari e molecole apolari. Per comprendere tali interazioni
€ necessario esaminare cio che accade ad una molecola (0 un atomo) apolare quando viene postain un
campo elettrico E.

+
+
I +
Baricentro delle caniche 4 + Baricentro delle Baricentro
Baricentro delle cariche — + cariche — delle cariche +
a) molecola non polarizzata b) Polarizzazione in un campo elettrico E

La nuvola elettronica della molecola viene deformata ed attratta dal polo positivo. || campo elettrico
induce dungue una separazione di carica con formazione di un dipolo indotto. L’intensita del momento
di dipolo indotto u € direttamente proporzionale all’ intensita E del campo el ettrico applicato.

p=akE
La costante di proporzionalita a. € detta polarizzabilita. 1l valore della polarizzabilita & caratteristico
per ciascun atomo o molecola ed € una misura della facilita con cui la nuvola elettronica pud essere
deformata (polarizzata) da un campo el ettrico.

L'unita di misura della polarizzabilitanel Sistema Internazionale & C-m?V™.
Spesso invece della polarizzabilitasi usail volume di polarizzabilita ', definito da:

dove g, elacostante did ettrica del vuoto.



o' hale dimensioni di un volume. L'unita di misura utilizzata nella pratica comune per esprimere il suo
valoreéil cm® 0 A3,

La polarizzabilita dipende dalla forza con cui gli elettroni esterni sono vincolati a nucleo (minore
I’ energia di ionizzazione, maggiore € la polarizzabilita). In altre parole, lanuvola elettronica e tanto piu
facilmente polarizzabile quanto minore € la forza di attrazione che il nucleo esercita su di essa. La
polarizzabilita aumenta all’ aumentare della massa e delle dimensioni della molecola.

e All’aumentare della massa aumenta infatti il numero di eettroni. La carica nucleare risulta
pertanto maggiormente schermata dai gusci elettronici piu interni. Questo effetto di schermatura
permette agli elettroni superficiali di “sentire” in misura minore la carica del loro nucleo e di
risultare quindi meno legati.

e All'aumentare del volume aumenta la distanza degli eettroni piu esterni dal nucleo e
diminuisce di conseguenzalaforza attrattiva su di esercitata dal nucleo.

Quando una molecola polare si avvicina ad una non polare induce in quest'ultima un dipolo eetrico di
minore intensita (effetto di induzione) che perdura fintanto che le due molecole restano vicine. Si
genera cosi un’ attrazione dipolo permanente-dipolo indotto . L'intensita e proporzionale a momento
del dipolo permanente u che induce la polarizzazione e ala polarizzabilita o della seconda molecola

v T,
L

— ol e e o
o~ =, i ! iy ' T e
= +) ( | — - +)=- | s
el LA et T s R o
dipolo dipolo
rmolecola polare rmolecola apolare perrmanente  indatto

catione

Per un dipolo di momento p ed una molecola apolare di polarizzazione a a distanza r |’energia di
Debye e

a1

Are . r°

E Debye

con &, = costante delettrica del vuoto = 8,854 102 C> m? Nt

Ad esempio, a 25°C I’ energia di interazione per un dipolo (ad esempio HCI) con p =1 D (= 3,336 10
C m) ed una molecola apolare (ad esempio il benzene) con polarizzazione &’ = 102 cm® (= 102 m?)
alladistanzadi 0.3 nm (= 310" m) &di

wia 1 3107 o) 1
4rs, r°  4.314-8854-10% (3.307°Y

[o]

=137-10%J

L’energia di Debye per una mole s ottiene moltiplicando il risultato precedente per il numero di
Avogadro N= 6.022 10%* mol ™.

-1,3710% x 6.022 10 = - 820 IJmol™* = - 0,82 kI mol™?



7.6.3 Forzedi London ointerazioni dipolo istantaneo-dipolo indotto (effetto di dispersione)

Se anche le molecole perfettamente apolari come O, e Clo sono in grado di liquefare e solidificare a
temperature superiori allo zero assoluto, evidentemente devono esistere anche per tali sostanze delle
forze intermolecolari, seppur molto deboli, in grado di vincere |'agitazione termica.

Si ritiene che tali forze, dette forze di London o forze di dispersione, siano dovute a fluttuazioni
temporanee e casuali nella distribuzione di densita degli orbitali. In una molecola apolare la nuvola
elettronica € “in media’ distribuita in modo omogeneo, ma in un determinato istante questo pud non
essere vero e gli elettroni possono casuamente e temporaneamente essere addensati a formare un

dipolo istantaneo (o dipolo momentaneo o dipolo temporaneo).

Distribuzione sirmrnetrica delle cariche Dipalo istantaneo Dipalo istantaneo
(rnolecola apalare)

n*0 mw+0

Piccole fluttuazioni nella distribuzione delle nuvole e ettroniche dovrebbero essere dunque in grado di
produrre momentanee polarita anche nelle molecole apolari capaci di indurre nelle molecole adiacenti
polarita di segno contrario (dipolo indotto), creando in definitiva le condizioni per un'attrazione
reciproca.

Attrazione
elettroztatica

e e

2 24
e e

dipolo dipolo
istantaneo indotto

Se si consideralamedia nel tempo, la nuvola e ettronica di un atomo é perfettamente simmetrica, main
un dato istante pud addensarsi maggiormente da un lato ed in un istante immediatamente successivo
pud spostarsi al’atra estremita. Cio determina la comparsa di un momento di dipolo elettrico
istantaneo variabile nel tempo e mediamente nullo. Ciascun dipolo istantaneo genera un campo el ettrico
che polarizza le particelle circostanti, creando del “dipoli indotti” variabili continuamente. Trail dipolo
“induttore” eil dipolo “indotto” nascono cosi forze di attrazione.



L’intensita delle forze di London dipende ovviamente solo dalla polarizzabilita o delle molecole.
Molecole piu grandi e massicce (con eettroni superficiali meno legati) risentono in misura maggiore
delleforze di London. Ad esempio, a temperatura ambiente, mentre F;, e Cl, sono gassosi, Br; e liquido
el, ésolido.

143 pm - 266pm |
- - - -
F2 Bry Iy
-1gg°C -34°C S9°C 184=C

Ternperatura di ebaliizione

Per due molecole apolari aventi polarizzazione a, ed a, adistanzar I’energiadi London é

3 oy, 141, 1

2 (dre, ) l+1, r°

London —

dove

| = hv el’energiadi ionizzazione

con

h = costante di Planck = 6.626 10" Js

v = frequenza principale di assorbimento della molecola

Per due molecole identiche larelazione diventa

2
3( « 1> 1 3, .., 1
E S = 2 (@)=
London 2[180] 2| r.6 4( ) r.6

Nel caso di due molecole di metano, ad esempio, cona' =2.6:10¥%m?e | =7 eV (= 1,12:108 J)
' energiadi dispersione dladistanzadi 0.3 nm (= 3-10™° m) & di

@f1t=3(2610%f 1210%) Lt - 779.10%]

London — 4 r _Z ' m

L’energia di London per una mole s ottiene moltiplicando il risultato precedente per il numero di
Avogadro N= 6.022 10%* mol ™.

E

-7,79-10% x 6.022-10% = - 4690 Jmol ™ = - 4,69 ka mol ™



Le forze di London sono universali, essendo presenti anche in tutti i tipi di atomi e molecole e, nella
maggior parte del casi, costituiscono la componente prevalente delle forze di van der Waals anche in
molecole polari. Affinché le interazioni dipolo-dipolo (forze di Keesom) inizino ad essere significative
prevalenti rispetto alle forze di London e infatti necessario che le molecole siano di piccole dimensioni
(poco polarizzahili) ed abbiano un momento di dipolo superiore ad 1 D (esempi tipici sono I’ acqua e
I’ammoniaca). Le forze di induzione (forze di Debye) risultano invece per |o piu trascurabili.

. En Keesom “Debye London
10 | o | o | T |20 | (Orions
(%) (%) (%)
Ar 0 1.63 15.4 (09/0) (09/0) (mﬁ%)
co | 0.40 1.99 14.3 2(,:16%/9)'3 Z(Iféﬁlf)’f (9591123/0)
HCl |  3.50 2.63 13.7 (130w ?21503) (2;;‘,/;
HBr | 2.67 3.61 13.3 %jf) ?1'.,1/3 (gz‘;ﬁ)
HI 1.40 5.44 12 2(68"1},2;2 6('05,'2},2;2 (92,57'50)
NH; | 4.87 2.26 16 ( 4‘1'30) (g(,/‘;) <§h£/i)
H0| 6.17 1.59 18 é?sZ) ?2'302) é'z?,/ﬁ)
Valori calcolati a 25°C per una distanza intermolecolare di 0,3 nm (3 A)

7.6.4 Repulsionedi van der Waalsa cortoraggio e potenziale di L ennard-Jones

In generale, I”interazione attrattiva totale fra molecole neutre, polari 0 apolari, denominata attrazione di
van der Waals, dipende dal contributo delle interazioni descritte precedentemente, dipolare (di
orientazione), di induzione e di dispersione. Dato che nella fase fluida tutte tre dipendono dall’ inverso
della sesta potenza della distanza si pud esprimere unitariamente I’ energia di attrazione come
A
E. =

attr 76
r

dove la costante di proporzionalita A dipende dalla natura delle molecole interagenti.

Le forze di attrazione di van der Waals prevalgono alle distanze intermolecolari maggiori. Esse hanno
un range compreso fraqualche A ed un centinaio di A.

A distanze inferiori di qualche A entrano tuttavia in gioco forze repulsive. L’ effetto repulsivo a corto
raggio, chiamata repulsione sterica o repulsione di van der Waals, si genera tra i nucle che, a
distanze piccole, non sono piu ben schermati dagli elettroni, e fra gli elettroni stessi, soggetti a una
forzarepulsiva che si genera quando due o piu di tendono ad occupare gli stess numeri quantici, in
opposizione a principio di Pauli.

Tali forze repulsive, caratterizzate da un raggio dazione molto breve, crescono rapidamente
al'avvicinars delle molecole. 1l calcolo delle interazioni tra coppie di molecole a brevi distanze
presenta notevoli difficolta. Per esse non esiste infatti un'equazione ricavata teoricamente che le
descrivaeci s affida quindi ad alcune funzioni potenziali empiriche. E’ richiesto solo che esse tendano
azero per r chetende al’infinito pitl velocemente del termine r®.



Una drastica approssimazione, che in qualche caso si adotta per semplificare la trattazione, consiste
nell'assumere per le repulsioni acorto raggio laforma

E=0 pe r>c
E=0 per r<oc

note come repulsioni a sferarigida (hard-sphere).
r
E

5
dove o, detto diametro di collisione, il diametro della sfera che approssima |'atomo o la molecola. E
la distanza di massimo avvicinamento di due molecole e dunque la distanza che separa i due nuclei

guando le molecole urtano ed a di sotto della quale la repulsione diventainfinita (impenetrabilita).
'

8]

E

- »
C/\_/ k

Per determinare o s utilizza spesso lasommade raggi di van der Waals delle molecol e interagenti.

Una approssimazione migliore e molto utilizzata rispetto al modello a sferarigida e quelladi Lennard-
Jones in cui la parte repulsiva ha una dipendenza dar*?

E:B

rep r 12

dove la costante di proporzionalita B dipende, ancora una volta, dala natura delle molecole. La
repulsione cresce inversamente alla distanzar fragli atomi elevata alla dodicesima potenza, cioée molto
bruscamente. Non esistono argomenti teorici in favore dell’ esponente 12, che € stato scelto solo per
convenienzadi calcolo (essendo il quadrato del terminer®).

Per ottenere I’ energia netta dell’ interazione intermolecolare si sommano le energie di repulsione e di
attrazione viste precedentemente

Questarelazione si scrive solitamente nellaforma del potenziae di Lennard-Jones



e -«|()- (7]

in cui compaiono i parametri ¢ e, il cui valore dipende dal tipo di atomi.

Il primo (o) haledimensioni di unalunghezza ed é ladistanzaallaqualeil potenziale s annulla.

Il secondo (¢) ha le dimensioni di un'energia e rappresenta la profondita della buca di potenziale e
dunqgue I’ ener gia di interazione intermol ecol are.

| due parametri possono essere messi in relazione rispettivamente con il diametro atomico e con la
massima energiadi attrazione tra una coppia di molecole. Se A e B sono molecole diverse, si definisce

o, +o
o=2A"0%8 e=Je, g .
2

Il potenziale di Lennard-Jones e particolarmente adatto per smulazioni di gas nobili
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7.6.5 Interazioni traioni e molecole neutre

Un particolare tipo di interazioni intermolecolari possono essere considerate quelle che si manifestano
traioni e molecole neutre, sia polari che apolari. L’intensita di tali interazioni e superiore aquelladelle
forze di van der Waals ((0.1 - 10 kJ mol™), ma inferiore alle forze di legame (covalente, ionico e
metallico) ed € dell’ ordine di 10*- 102 kJ mol™.



¢ Interazione lone-Dipolo permanente

Questa interazione € all'origine della solubilita delle sostanze ioniche in acqua. Durante il processo di
idratazione (solvatazione) il catione attrae I'estremita negativa dei dipoli dell’acqua, |’anione
I’ estremita positiva. Il numero di molecole di acqua legate, denominato numero di idratazione dello
ione, € direttamente proporzionale alla carica dello ione e inversamente proporzionale alla sua
dimensione. loni piccoli come Li*, Na', F-, OH™ sono capaci di legare molecole di acqua nella prima
sfera di idratazione e producono ordine anche oltre questa sfera, per questo si chiamano ioni
strutturanti. Uno solido si scioglie se la sua energia reticolare € inferiore dell’ energia di idratazione. |
valori caratteristici di intensita di queste interazioni cadono nell’intervallo 40-600 kJ mol ™.

@ Catione | _§ Anione

iy e J_) & Acgua
P Bs . e
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: 2 - Q solvatato solvatate
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L'energia di interazione fra uno ione avente carica q e un dipolo permanente 4, libero di ruotare (e
quindi in fase fluida), ad una distanzar e

2
__1Qu| 1
6KT | 4me, ) r*
dove, a solito, il segno negativo indica che l'interazione é attrattiva, con
k = costante di Boltzmann = 1,38 102 JK™*

£, = costante delettrica del vuoto = 8,854 10> C2 m? Nt
T = temperatura assoluta

Ad esempio, a25°C I’ energia di interazione per uno ione monovalente (Q = 1,602 10*° C) ed una
molecolad acquacon p=1,85D (= 6,17 10 C m) alladistanzadi 0.3 nm (= 310" m) & di

1 (Qu) 1
E:—— _— =
6KT | 4re, ) r*

=-395-10"J

" 6(L38-10 298 | 4-314-8854-10% ) (3.107%)

L’energia di interazione per una mole si ottiene moltiplicando il risultato precedente per il numero di
Avogadro N = 6.022 10 mol ™.

-3,95 10" x 6.022 10* = - 238000 J mol™ = - 238 kI mol™*
Per un dipolo stazionario |’ energia di interazione con uno ione risulta inversamente proporzionale alla
seconda potenza della distanza r e dipende dall’orientazione (angolo 6).

(Q-u)-cosf 1
4re r?

(o]

1 (L602-10‘19 6,17-10 ]2 1

E=-



¢ Interazione lone-Dipolo indotto

Il campo elettrostatico di uno ione ein grado di polarizzare un atomo o una molecola neutra ed apolare
presente nelle vicinanze deformando la sua nuvola elettronica superficiale e generando un dipolo
indotto, che subisce di conseguenza un’ attrazione da parte della specie ionica.

T

o AN FEN ot
| =+ :. [ | — |‘ + =1 |+
Rl A M g
. 3 ; dipalo
catione rnolecola apolare catione e

L’'intensita di questa interazione dipende dalla carica (Q) dello ione, dalla polarizzabilita () della
molecola (o dell’ atomo) apolare e decresce con la quarta potenza della distanza (r).

e. Qa1
2(4re ) r*

Ad esempio, a25°C I’ energia di interazione per uno ione monovalente (Q = 1,602 10*° C) ed una
molecoladi tetraclorometano CCl, con volume di poarizzabilita o’ = 10.5-10%° m?, aladistanzadi 0.3
nm (= 310™° m) &di

2.a' -19 2 30
:_Q_-Ot.%:_(l602-10 ) '10’5‘1,?2 — - =-150-10"J
2ane,) 1* 2(4-314-8854-107) (3.107)

L’energia di interazione per una mole si ottiene moltiplicando il risultato precedente per il numero di
Avogadro N = 6.022 10 mol ™.

-1,50 10™ x 6.022 10* = - 90100 Jmol™ = - 90,1 kI mol™
Si tenga presente che: un dipolo indotto si origina sempre nell'interazione tra uno ione ed una molecola
(sia essa polare 0 no). Se la molecola € polare, laforza di attrazione dovuta all'interazione ione-dipolo

indotto st somma a quella dovuta all'interazione ione-dipolo permanente.

In conclusione s riportano i divers tipi di legami intermolecolari e s confrontano con i legami
interatomici covalente e ionico:



Energiatipica

Tipo di interazione F(r) (kdmol ) Esempio

|one-specie neutra lone-Dipolo permanente (4 50-500 Na" (H.0),

lone-Dipolo indotto 10-100 Na" CgHe

Dipolo perm-Dipolo perm 0.5-15 SO, SO,
traspecie neutre | Dipolo permanente-Dipolo indotto | r° 0.4-4 HCl CgHe
(van der Waals) Dipolo istantaneo-Dipolo indotto 4-40 CH4 CH4

Legame aidrogeno - 4-40 H,O---HOCH3
lone-lone Legame ionico rt 40-400 Na" ClI-
Atomo-Atomo Legame covaente - 200-800 H-H
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