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Che cosa è il Legame
Chimico

• Le molecole sono aggregati stabili ed identici
contenenti più atomi

• La loro geometria non cambia al cambiare
dello stato di aggregazione

• Deve esistere una forma di interazione tra gli
atomi.



2

La molecola di Idrogeno (H2)

E’ la molecola neutra più semplice che
esiste in natura:

contiene due protoni (i nuclei) e due
elettroni ciascuno proveniente da uno dei
due atomi.

74 pm

H1 H2 1 pm = 1 x10_12 metri 
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Energia Potenziale
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Le Possibili Interazioni
Se assumiamo che la variazione dell’energia
dipenda dalle interazioni che nascono, in
funzione della distanza, tra i due atomi,
vediamo come queste interazioni possano
essere solo di tipo elettrostatico.
Le interazioni attrattive stabilizzano il
sistema mentre quelle di tipo repulsivo lo
destabilizzano.
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Interazioni
  Definiti i nuclei come Definiti i nuclei come AA  ee  BB e gli e gli

elettroni come elettroni come eeAA  eded  eeBB  si ha:si ha:

A B

eeAA eebb

INTERAZIONIINTERAZIONI
ATTRATTIVEATTRATTIVE

eeA A - - BB

eeBB  - - AA

INTERAZIONIINTERAZIONI
REPULSIVE:REPULSIVE:

eeAA  - - eeBB

AA -  - BB
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Attrazioni e Repulsioni
LL’’intensitintensitàà delle interazioni segue la legge di delle interazioni segue la legge di
Coulomb, indipendentemente dalla naturaCoulomb, indipendentemente dalla natura
attrattiva o repulsiva.attrattiva o repulsiva.
Se, in ogni condizione, le forze repulsive edSe, in ogni condizione, le forze repulsive ed
attrattive si bilanciassero perfettamente laattrattive si bilanciassero perfettamente la
molecola molecola HH22 non sarebbe pi non sarebbe piùù stabile rispetto alla stabile rispetto alla
coppia di atomi di idrogeno isolati.coppia di atomi di idrogeno isolati.
Ci deve essere una disposizione delle particelleCi deve essere una disposizione delle particelle
per la quale le attrazioni devono essereper la quale le attrazioni devono essere
massimizzate e le repulsioni minimizzate.massimizzate e le repulsioni minimizzate.
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Attrazioni e Repulsioni
Se si pongono i due nuclei ad una distanza fissa
(d), si osserva che ponendo entrambi gli elettroni
al centro della zona dello spazio tra i nuclei, il
bilancio complessivo mostra una prevalenza delle
attrazioni.

BA
ea

eb

d

≈d/2
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Una tale disposizione rende dunque massime leUna tale disposizione rende dunque massime le
interazioni attrattive e minimizza le interazioniinterazioni attrattive e minimizza le interazioni
repulsive (effetto schermo tra i nucleirepulsive (effetto schermo tra i nuclei).).
Tale disposizione, tuttavia, rende consistenteTale disposizione, tuttavia, rende consistente
anche la repulsione tra gli elettroni che vengono aanche la repulsione tra gli elettroni che vengono a
trovarsi in una zona ridotta di spazio.trovarsi in una zona ridotta di spazio.
Esiste, perEsiste, peròò, un meccanismo di interazione tra gli, un meccanismo di interazione tra gli
elettroni che controbilancia questa repulsione: sielettroni che controbilancia questa repulsione: si
tratta di untratta di un’’attrazione di tipo magnetico cheattrazione di tipo magnetico che
nasce dalla proprietnasce dalla proprietàà degli elettroni chiamata degli elettroni chiamata
““SPINSPIN””..
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Alcuni esperimenti hanno mostrato che gliAlcuni esperimenti hanno mostrato che gli
elettroni ruotano (in inglese: elettroni ruotano (in inglese: To spinTo spin) attorno ad) attorno ad
un asse ed, essendo particelle cariche, generanoun asse ed, essendo particelle cariche, generano
un debole campo magneticoun debole campo magnetico

N

S N

S
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Gli elettroni nel legame
Per minimizzare la repulsione tra gli elettroni si
deve imporre la condizione che gli spin degli
elettroni siano opposti.
In genere la materia non ha proprietIn genere la materia non ha proprietàà magnetiche magnetiche
a dimostrazione che la maggior parte deglia dimostrazione che la maggior parte degli
elettroni sono magneticamente accoppiati.elettroni sono magneticamente accoppiati.
(sostanze diamagnetiche)(sostanze diamagnetiche)

I casi in I casi in cui sonocui sono presenti fenomeni magnetici  presenti fenomeni magnetici èè
possibile dimostrare la presenza di elettroni nonpossibile dimostrare la presenza di elettroni non
accoppiatiaccoppiati
(sostanze paramagnetiche)(sostanze paramagnetiche)
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Legame Covalente
Questo modello di legame prende il nome di “Legame
Covalente” che può essere definito come una interazione
tra due atomi originata da una coppia di elettroni che
passano gran parte del loro tempo nella zona
internucleare con spin antiparallelo

H . + H .  H : H

La coppia di elettroni condivisi assicura a ciascun atomo
di H la presenza di 2 elettroni nel orbitale del guscio di
valenza 1s. H2 assume la stessa configurazione
elettronica del gas nobile elio (He)



12

Le proprietà macroscopiche della materia
dimostrano come vi sia una forte tendenza degli
elettroni a formare delle  coppie con il criterio
dello spin opposto.

Questa tendenza non riguarda solo gli elettroni
direttamente coinvolti nella formazione di
legami ma anche gli altri elettroni posseduti da
ciascun atomo che tendono a formare coppie
dette di “NON LEGAME”

Teoria della repulsione fra coppie elettroniche
dello strato di valenza (VSEPR)
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Regola dell’ottetto

Gli atomi tendono a perdere o a guadagnare elettroni fino a raggiungere
Una configurazione dello strato esterno che contiene otto elettroni.

Eccezioni alla regola dell’ottetto

Atomi che hanno elettroni esterni negli orbitali d ed f
Atomi prima del carbonio nella tavola periodica.
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Nel modello di Lewis la valenza di un elemento (il numero di elettroni di
valenza) corrisponde al numero del gruppo di appartenenza della tavola
periodica.

Fluoro F Gpo. 7 forma 1 legame covalente
1s22s22p5

Ossigeno O  “     6  “         2       “
1s22s22p4

Azoto N  “     5  “         3      “
1s22s22p3

Carbonio C  “     4  “         4       “
1s22s2p3

Strutture di Lewis
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Legame covalente omeopolare

                                    

Legame covalente e regola dell’ottetto:
Gli atomi condividono elettroni

completando la loro sfera di valenza

Uguale condivisione di elettroni



16

Cambiamento della
densità elettronica
all’avvicinarsi di due
atomi
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8e-

H HO+ + OH H O HHo

2e- 2e-

Struttura di Lewis dell’acqua

Legame doppio: due atomi condividono due coppie di elettroni

Legami covalenti singoli

O C O o O C O

8e- 8e-8e-Legami doppi Legami doppi

Legame triplo: due atomi condividono tre coppie di elettroni

N N
8e-8e-

N N

Legame triplo
Legame triplo

o
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116C≡N

138C=N

143C-N

120C≡C

133C=C

154C-C

lunghez
za

(pm)

Tipo
Legame

Lunghezza dei legami covalenti

Lunghezza di legame

Triplo < Doppio < Singolo
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Elettronegatività

• Misura del potere di un atomo in una molecola di
attrarre a sé gli elettroni

• E’ l’energia associata al processo di addizione di un
elettrone ad un atomo o ad uno ione.

• X + e-  X-

• X+ + e-  X

• Per la maggior parte degli atomi e per tutti gli ioni
positivi l’aggiunta di un elettrone determina una
cessione di energia (E ha segno negativo).
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H F FH

Il legame covalente polare ha diversa densità di
elettroni sui due atomi.

Regione ricca di e-
Regione 

povera di e- Ricco
di e- 

Povero
di e-

δ+ δ-

9.5
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Elettronegatività

ν Poiché non disponiamo dei valori di affinità
elettronica per tutti gli elementi si usano
criteri sperimentali diversi per misurarla.

ν Il metodo più usato si basa su una scala
relativa di valori che ha come valore di
riferimento l’elettronegatività del F = 4.

ν L’elettronegatività nella Tavola Periodica
diminuisce dall’alto verso il basso e da
destra a sinistra.



22

Elettronegatività
La capacità di un atomo di attarre un
elettrone quando forma un legame
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• Se in una molecola si hanno due atomi
legati tra di loro che possiedono una
differente elettronegatività, gli
elettroni di legame non sono più
egualmente condivisi dai due atomi che
formano il legame.

• Statisticamente vi è una probabilità
maggiore di trovarli vicini all’atomo più
elettronegativo.
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Covalente

e- condivisi 

Covalente Polare

Trasferimento
parziale di e-

Ionico

e-  trasferiti

Aumento della differenza di elettronegatività

Classificare dei legami per la differenza di elettronegatività

Differenza Tipo di legame

0 Covalente
≥ 2 Ionico

0 < e <2 Covalente polare
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Pg 335

Table 8-1
Representative Electronegativity

Differences

Covalente
DE = 0

Polare
0 < DE < 2.0

Ionico
DE > 1.6
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Dipoli Permanenti
• Il baricentro delle cariche positive
(nuclei) non coincide più con il
baricentro delle cariche negative
(elettroni di legame e di non legame) :
si ha la formazione di un dipolo
elettrico.

+                  -

Un dipolo elettrico permanente è un sistema costituito da due cariche
elettriche di eguale intensità ma di segno opposto poste ad una distanza fissa
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 Elettronegatività:  2,1                            4,0

H F

+                                -

Molecole polari
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Molecole Polari ed Apolari

Elettronegatività:  3,5                      2,1                       3,5

 -                             +

+              -
La risultante vettoriale è eguale a zero!

I legami sono polari ma la molecola è apolare.
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Elettronegatività:          2,1              3,5              2,1

La risultante vettoriale non è eguale a zero!

I legami sono polari e la molecola è polare.

-

+ +

-

Molecole Polari
 ed Apolari
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Legame ionico
L’espressione legame ionico si riferisce alle forze di natura
elettrostatica che agiscono fra particelle di carica elettrica opposta. In
generale le sostanze ioniche si formano per interazione dei metalli posti
all’estremità sinistra della tavola periodica con elementi non metallici
posti all’estremità destra (escludendo i gas nobili, gpo. 8A)
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LegameLegame  ionicoionico: Al + Cl: Al + Cl

[    Cl    ]3
–[Al]3+

Al + 3Cl→ [Al]3+[Cl]3–

Cl

Al Cl

Cl
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Legame covalenteLegame covalente e  e ionicoionico

CCl4 Covalente

C
Cl

Cl
Cl

Cl

HCl Covalente

H Cl

MgF2 Ionico
[    F    ]2–

[Mg]2+

H2O Covalente

H O H

NH3 Covalente

H N H
H

NaCl Ionico
 [   Cl   ]–  [Na]

+

OH– Covalente
O H

H2 Covalente

H H
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LegamiLegami
multiplimultipli
HCl -Covalente

H Cl H Cl

CO2-Covalente

C OO

Na2O - Ionico

 [   O   ]2– [Na]2
+

H N H

H

H N H

H

OO

OO

O2 -Covalente

OO C

II

II

I2 Covalente

 [   O   ]3
2– [Al]2

3+

Al2O3 - Ionico

NH3 -Covalente

OO O

O OO

O3-Covalente

H C H

H

H

H C H

H

H
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LEGAME DI COORDINAZIONE (DATIVO)

Un atomo condivide una coppia di elettroni con un altro atomo
che ha un orbitale “vuoto” a disposizione

N-O-H
O

O
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I metalli di transizione che posseggono orbitali d vuoti
possono formare composti di coordinazione accettando 
fino a 6 coppie di elettroni.
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Il legame metallico
Spiega la capacità di condurre la
corrente elettrica. Gli elettroni esterni,
legati debolmente, sono delocalizzati su
orbitali degeneri (Na, Fe, Al, Cu, Ag).
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Interazioni intermolecolari

-Perchè alcuni composti sono solidi, altri liquidi ed
altri ancora gassosi?
-Perchè dobbiamo fornire calore per passare a
stati meno condensati?

Dipende dalle interazioni tra molecole.
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Interazioni forti, solidi molecolari  es.: Diamante

Legame ionico: cristalli di sali

Vaporizza a 3500°C

NaCl fonde a 801°C

N.B. la forza di un legame si può misurare con l’energia necessaria per romperlo
kcal/mole, kjoul/mole. 
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Interazioni intermolecolari deboli

Interazioni di natura elettrostatica.

Interazioni tra dipoli (permanenti e indotti).

Legami idrogeno (Linus Pauling).
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Ione-dipolo
 40-600 kJ/mol

Legame idrogeno
10-40 kJ/mol

Dipolo-dipolo
 5- 25 kJ/mol

Ione-dipolo indotto
 5-12 kJ/mol

Dipolo-dipolo indotto
 2-10 kJ/mol

Dipolo indotto-dipolo indotto
F.D. di London 0.05-40 kJ/mol
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Il legame idrogeno è particolarmente importante in biologia.

Si osserva tra 1 atomo di idrogeno legato a O, N, F e Cl
e

una coppia di elettroni di un altro atomo  elettronegativo

Legame idrogeno nell’acqua
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Interazioni tra dipoli
δ+

  δ
−

δ+   δ−

δ+   δ−

δ+   δ−

δ+   δ−

δ
+

  δ
−

δ +
  δ −δ

+
  δ

−


