
Legame chimico

E’ quello che porta alle molecole. Rappresenta un collegamento tra atomi e mi spiega le 

proprietà della materia.

Il legame chimico si forma solo se l’energia della molecola (dell’assetto che ne risulta, 

considerando nuclei e elettroni) è più bassa di quella degli atomi di partenza.

Posso avere abbassamento dell’energia per:

1) Trasferimento degli elettroni = LEGAME IONICO

2) Condivisione degli elettroni = LEGAME  COVALENTE

Il legame chimico interessa gli elettroni di valenza

Esempi: sia NaCl e NH3 si formano perché c’è abbassamento complessivo dell’energia



Legami ionici

Sono stati proposti da Lewis, prima dello sviluppo della meccanica quantistica.

Esempio tipico è NaCl(s). Possiamo immaginare che la sua formazione avvenga in 3 

tempi.

1) Na(g) = Na+(g) + 1 e- energia necessaria +494 Kjmol-1

questa corrisponde all’energia di ionizzazione dell’elemento

2) Cl(g) + 1e- = Cl(g)               energia liberata   -349kJmol-1

questa corrisponde all’affinità elettronica dell’elemento

A questo punto l’energia netta è + 145 kJmol-1. Non va bene, E è positiva. Questo vuol 

dire che gli ioni allo stato gassoso non si formeranno senza interagire. Ma se adesso 

considero le interazioni elettrostatiche

3) Na+(g) + Cl-(g) = NaCl(s) E = -642 kJmol-1

C’è legame ionico perché c’è abbassamento di energia.

Questo processo è favorevole per i metalli alcalini e alcalino terrosi, dove l’energia di 

ionizzazione è bassa. In generale si avranno legami ionici tra questo tipo di metalli e i 

non metalli (alogeni, ossigeno, zolfo)



Questo modello ionico è particolarmente adatto ai composti binari metalli-non metalli.

Un solido ionico è un insieme di cationi e anioni impacchettati in maniera regolare! Nel 

caso di NaCl, gli ioni Na+ si alternano con in Cl- e portano alla formazione di solidi 

cristallini.

Energia reticolare = energia di formazione del reticolo cristallino, tiene conto di 

attrazioni (Na+ e Cl-) e repulsioni (Na+ - Na+ e Cl- - Cl-).

Forza del legame ionico

E = E(MXS) – E(M+
g)-E(X-
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L’energia dipende dalla carica e dalla distanza, quindi dipende anche dalla dimensione 

degli ioni, quindi ELiCl> ENaCl
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Rappresentazione di Lewis e regola dell’ottetto

Si mette il simbolo dell’elemento e si rappresentano gli elettroni di valenza come puntini, 

seguendo la disposizione negli orbitali
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Ossigeno, Mg, He…

La formula di Lewis mi permette anche di rappresentare la formula di un composto 

ionico
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Vale anche per rappresentare ioni (es Cl-…). H+ si chiama protone.
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Legame covalente

Prendiamo un campione prodotto da un unico elemento come Cl o H. Trovo che il 

composto molecolare che ottengo è H2, Cl2, O2, F2, I2. Alcuni più complessi: P4 o S8.

Se prendo C, ho diverse forme solide che presentano strutture regolari (grafite, 

diamante, fullerene).

Esempio, H2, 2 atomi uguali, con stessa energia di ionizzazione, affinità elettronica, 

quindi il modello ionico non va bene in questo caso.

Legame covalente, condivisione di elettroni!

Se aumento la presenza di elettroni (la densità elettronica) nello spazio tra 2 nuclei, 

riduco la loro repulsione. 



Lewis propone la condivisione di elettroni tra atomi per formare un legame covalente. Gli 

elettroni sono condivisi e questo riduce la repulsione tra i nuclei. La coppia di elettroni 

interagisce con entrambi i nuclei.
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H H  H

H   H

Legame covalente

Nel legame covalente gli elettroni sono messi in condivisione per far raggiungere a 

entrambi (o a tutti gli atomi) l’ottetto (cioè la configurazione del gas nobile più vicino): 

regola dell’ottetto (per l’idrogeno si arriva a due elettroni).

Valenza: numero di legami che può fare 1 atomo.

IN questi casi ho legami covalenti puri

La distanza tra atomi e 

l’energia di legame 

dipendono dal numero di 

legami.



Legame covalente polare

Nel caso della molecola di cloro ho un legame covalente puro, glie elettroni del legame 

covalente sono egualmente condivisi tra i due atomi di Cl.

Se faccio HCl

Cl ha un’affinità elettronica maggiore dell’idrogeno. Il cloro attrae gli elettroni molto più di 

quello che non faccia l’idrogeno. Gli elettroni di legame non sono egualmente condivisi, 

possiamo immaginare che permangano più a lungo vicino al Cl. Si hanno quindi delle 

cariche parziali. Legame covalente polare. C’è maggior carica negativa vicino al 

cloro…

H Cl

+ -

Abbiamo una molecola asimmetrica, polare. Si forma un dipolo elettrico = parziale carica 

positiva e negativa separate da una piccola distanza

H Cl
Momento di dipolo, 

= momento di dipolo elettrico, =  * d. Si misura in D (debye). 4.8 D equivale a una 

differenza di carica di 1 elettrone separata da 100 pm.

HCl ha un  di 1.1D

Carica parziale



Legame covalente polare: gli elettroni di legame sono + attratti dall’atomo con affinità 

elettronica maggiore. Pauling introdusse un modo quantitativo per definire la 

distribuzione degli elettroni nel legame introducendo il termine di elettronegatività, . 

Maggiore è , più polarizzato è il legame, tende a sottrarre gli elettroni di legame.

Scala di Mulliken  AEI 
2
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

Se ho alta I (energia di ionizzazione) non cede elettroni e se ho alta AE (affinità 

elettronica) tende a prendere elettroni volentieri, allora ho elevata elettronegatività.

Quindi ho trovato una scala per definire il legame covalente polarizzato. Ma anche il 

carattere ionico. Nella tavola periodica:

 cresce

diminuisce



Se  > 2, allora il legame ha un forte carattere ionico. Uno dei due elementi ha forte 

tendenza a tenere su di se gli elettroni fino a strapparli completamente. Es CsF

Se  < 2 allora c’è carattere covalente, es CH4 dove la differenza è 0.4



Se ho molecole poliatomiche, sulla base della rappresentazione di Lewis tutti i 

componenti devono raggiungere l’ottetto. Ogni trattino indica 1 legame. 

Es metano.

Nella rappresentazione di Lewis, non ho informazioni sulla disposizione 3D delle 

molecole.

Ordine di legame, numero di legami tra atomi, ordine 1 = legame singolo, 2 = legame 

doppio, 3 = legame triplo.

Come costruire le strutture di Lewis.







HCN in totale 10 e-
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Esempi

H2O, CO2, CO, 

POCl3 (ottetto espanso)



Risonanza





Altro esempio di strutture di risonanza, SO42-



Strutture di risonanza. La struttura della molecola reale è una miscela delle strutture di 

risonanza, non è che la molecola oscilla tra le diverse strutture, ma è come se fosse una 

miscela. 

Non tutte le strutture di risonanza però pesano in maniera uguale. Il peso relativo si può 

valutare tramite la carica formale, quella con i valori più bassi di carica formale sarà 

quella più rappresentata. 

La valutazione della carica formale mi permette anche di valutare lòa sequenza di atomi 

nelle molecole. Es

CO2 è OCO e non OOC

N2O è NNO e non NON







La formula di Lewis mi dice quanti legami ci sono (abbastanza bene) e mi dice qualche 

cosa sulla stabilità. Ma non mi dice che forma abbiano nello spazio le molecole. Non 

mi dice nulla sulla forma 3D delle molecole.

Voglio avere info anche sulla geometria, sugli angoli di legami.

Questo si può avere risolvendo ab inizio o con metodi semiempirici l’equazione di 

schroedinger.

Basta però, per avere abbastanza informazioni sulle molecole, un modello 

approssimato. 

VSEPR (Valence Shell Electron Pair Repulsion). Si basa sulla valutazione delle coppie 

strutturali di una molecola, cioè l’insieme delle coppie elettroniche di legame e di non 

legame. 

Si basa sul fatto che le regioni ad elevata densità di elettroni si respingono. Gli 

elettroni impiegati nei legami cercheranno di respingersi il più possibile, stanno in 

posizione in modo da stare il più lontano possibile. 

















La maggior repulsione delle coppie solitarie di elettroni, oltre a variare l’angolo di 

legame, influenza la geometria della molecola. Infatti, nello spazio attorno all’atomo 

centrale, i doppietti elettronici non condivisi dell’atomo centrale devono essere 

posizionati il più lontano possibile tra loro.


