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clorofilla nelle cellule vegetali convertono CO, e acqua in ossigeno e glucosio. Senza la fotosintesi gli organismi viventi
onesarebbero in grado di convertire I'energia solare nell’energia chimica che sostiene la vita, inoltre I'atmosfera terrestre
conterrebbe pochissimo ossigeno.
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PREFAZIONE

Per il Docente

Filosofia

Noi, autori di Fondamenti di Chimica, siamo lieti e onorati che
ci abbiate scelto come collaboratori per il vostro corso di chi-
mica. Collettivamente abbiamo insegnato chimica generale
per molte generazioni di studenti e conosciamo le difficolta e
le opportunita che comporta I'insegnamento di questa mate-
ria. Siamo anche stati dei ricercatori, apprezziamo quindi gli
aspetti di apprendimento e scoperta delle scienze chimiche.
Le nostre variegate esperienze hanno fatto da base alla colla-
borazione come coautori. Nello scrivere il nostro libro, il cen-
tro dell’attenzione sono gli studenti: cerchiamo di assicurare
un testo che sia non solo aggiornato e accurato, ma anche
chiaro e leggibile. Ci sforziamo di trasmettere la ricchezza
della chimica e 'entusiasmo che gli scienziati provano nel
contribuire alla comprensione del nostro mondo attraverso
nuove scoperte. Vogliamo che gli studenti considerino la chi-
mica non come un insieme di conoscenze specializzate isolate
dagli aspetti della vita moderna, ma come conoscenza fonda-
mentale per affrontare problematiche sociali tra cui I'energia
rinnovabile, la sostenibilita ambientale e il miglioramento
della salute dell’'uomo. Piu di tutto, vorremmo fornire a te e ai
tuoi studenti lo strumento piu efficace per 'insegnamento e
I’apprendimento.

Pubblicare la quinta edizione di questo libro rivela un
buon risultato nella scrittura di libri di successo. Siamo soddi-
sfatti del riscontro che il libro ha ricevuto nel corso degli anni
e siamo consapevoli degli obblighi che comporta la stesura di
una nuova edizione. Il nostro approccio a ogni nuova edi-
zione inizia con una riunione in cui ci facciamo le domande
profonde a cui occorre dare risposta prima di andare avanti.
Cosa giustifica una nuova edizione? Cosa sta cambiando nel
mondo, non solo della chimica, ma in relazione all’educa-
zione della scienza e alla qualita degli studenti? Come pos-
siamo ajutare gli studenti, non solo a imparare i principi della
chimica, ma anche a diventare pensatori critici che possano
ragionare come chimici?

Le risposte si trovano solo in parte nella natura mutevole
della chimica. 'introduzione di nuove tecnologie ha modifi-
cato lo scenario nell'insegnamento delle scienze a tutti i
livelli. La presenza di Internet come fonte di informazioni e
di materiale istruttivo ha cambiato il ruolo del libro di testo
come un elemento tra gli altri a disposizione degli studenti.
La sfida per noi autori ¢ quella di mantenere il libro di testo
come fonte primaria di informazioni ed esercizi, integrandosi
allo stesso tempo con i nuovi modi di imparare resi possibili
dalla tecnologia.

Come autori, vogliamo che questo libro sia uno stru-
mento di apprendimento indispensabile per gli studenti, sia
come libro fisico che come e-book che pud essere portato
ovunque e usato quando si vuole. E la migliore fonte alla

quale gli studenti possano rivolgersi al di fuori delle lezioni
per imparare, sviluppare abilita e prepararsi agli esami. Il
libro, piu efficacemente di ogni altro strumento, fornisce la
profonda trattazione della chimica moderna che gli studenti
necessitano nei loro interessi professionali e, eventualmente,
per prepararsi a corsi di chimica avanzati.

11 testo, per essere un efficace supporto di insegnamento,
deve essere adatto agli studenti. Abbiamo fatto del nostro
meglio per rendere il libro piacevolmente ben illustrato e il
testo chiaro e interessante. Il testo presenta numerosi sussidi
didattici per gli studenti, incluse alcune strategie per risolvere
i problemi. Speriamo che le nostre esperienze cumulative
come insegnanti risultino evidenti nella scelta degli esempi,
del tipo di sussidi didattici e degli stimoli utilizzati. Siamo
convinti che gli studenti trovino pit stimolante I’apprendi-
mento della chimica se si sottolinea la sua rilevanza nei loro
interessi e obiettivi; per questo abbiamo evidenziato tante
applicazioni importanti della chimica nella vita di tutti i
giorni. Speriamo che questo materiale vi sia utile.

Come autori abbiamo la nostra filosofia, che consiste nel
rendere il testo e tutto il materiale addizionale previsto per
supportare il suo uso adatti a te, il docente. L'utilita di un
libro di testo agli studenti ¢ limitata dall'uso che il docente ne
permette. 11 libro ¢ pieno di funzionalita che aiutano gli stu-
denti a imparare e che possono guidare all’acquisizione delle
abilita concettuali e di risoluzione dei problemi. C’'¢ molto
per gli studenti da affrontare, anche troppo da assorbire per
un singolo studente durante il corso. Tu sarai la guida a come
usare al meglio il libro: solo attraverso il tuo intervento gli
studenti saranno in grado di utilizzare al meglio le potenzia-
lita del testo e dei sussidi didattici in esso contenuti. Gli stu-
denti sono interessati al voto, ovviamente, ma con i giusti
incoraggiamenti si interesseranno anche della materia e di
come impararla al meglio. Tra le funzionalita del libro che
possono migliorare il gradimento della chimica da parte degli
studenti, ti suggeriamo gli inserti Chimica e sostenibilita e Chi-
mica e vita, che mostrano come la chimica influenza la vita di
tutti i giorni, oltre alla sua rilevanza per la salute e i processi
vitali. Ti suggeriamo inoltre di enfatizzare la comprensione
concettuale (dando meno importanza alla risoluzione di sem-
plici problemi algoritmici) e di spronare gli studenti a utiliz-
zare le ampie risorse rese disponibili online.

Organizzazione e contenuti

Nei primi cinque capitoli ¢ presentata una panoramica della
chimica. I concetti di base introdotti — come la nomencla-
tura, la stechiometria e la termochimica — forniscono le
conoscenze necessarie per poter svolgere molti esperimenti di
laboratorio. Siamo certi che una precoce introduzione della
termochimica sia necessaria, in quanto la comprensione dei
processi chimici si basa su considerazioni delle variazioni di
energia. Nel capitolo di termochimica abbiamo inserito anche
una parte sulle entalpie di legame, in modo da enfatizzare sin
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da subito i collegamenti tra le proprieta macroscopiche e il
mondo submicroscopico degli atomi e dei legami. Riteniamo
di aver elaborato un’introduzione equilibrata ed efficace alla
termodinamica, fornendo agli studenti un quadro generale
delle questioni riguardanti la produzione e il consumo di
energia. Non ¢ facile cercare di insegnare chiaramente argo-
menti complessi senza semplificare eccessivamente. Nell'in-
tero testo ¢ stata data enfasi ai concetti da apprendere piuttosto
che alle equazioni da svolgere sostituendo dei valori.

Nei quattro capitoli successivi (Capitoli 6-9) sono trattati
la struttura elettronica e i legami. La presenza degli inserti
Approfondimenti, presenti nei Capitoli 6 e 9, permettono di
affrontare argomenti avanzati, se previsti dal corso: le fun-
zioni di probabilita radiale e il concetto di fase degli orbitali.
Per quei professori che preferiscono un approccio in cui si
trattano per primi gli atomi ¢ possibile cominciare dai Capi-
toli 1, 2 e 6, affrontando quando necessario i concetti e le abi-
lita per risolvere i problemi presenti nei Capitoli 3-5
specialmente in laboratorio.

In seguito si passa (Capitoli 10-13) alla trattazione del
successivo livello di organizzazione della materia: gli stati
della materia. I Capitoli 10 e 11 riguardano i gas, i liquidi e le
forze intermolecolari. I1 Capitolo 12 riguarda i solidi e pre-
senta una panoramica pit ampia e attuale dello stato solido e
dei materiali moderni; inoltre tratta in modo dettagliato la
classificazione dei materiali in base alle loro caratteristiche di
legame e illustra come il concetto a volte astratto del legame
chimico possa influenzare le applicazioni reali. L'organizza-
zione modulare del capitolo permette di focalizzare I'atten-
zione sui materiali (semiconduttori, polimeri, biomateriali,
nanotecnologie, ecc.) ritenuti pitt importanti per gli studenti.
11 Capitolo 13 tratta la formazione e le proprieta delle solu-
zioni.

I capitoli seguenti esaminano i fattori che determinano
la velocita e lo sviluppo delle reazioni chimiche: cinetica
(Capitolo14), equilibri (Capitoli 15-17), termodinamica
(Capitolo 18) ed elettrochimica (Capitolo 19).

Dopo la discussione sulla chimica nucleare (Capitolo 20),
il libro conclude con tre capitoli in cui si prendono in rassegna
la chimica ambientale (Capitolo 21), i non metalli (Capitolo
22) e infine i metalli di transizione e i composti di coordina-
zione (Capitolo 23). Nel Capitolo 21, i concetti affrontati nel
testo sono applicati alla trattazione dell’atmosfera e dell’idro-
stera. Questo capitolo si concentra anche sulla chimica verde e
sull'impatto delle attivita umane sull’ecosistema terrestre,
approfondendo i concetti introdotti dagli inserti Chimica e
sostenibilita. Questi ultimi tre capitoli sono disponibili online
e sono scritti in modo indipendente e modulare (possono
quindi essere affrontati in qualsiasi ordine).

L'ordine dei capitoli nel libro ¢ quello classico, ma ci
siamo assicurati che sia possibile trattare i capitoli con una
sequenza differente, senza che gli studenti siano confusi. In
particolare, molti docenti preferiscono introdurre i gas (Capi-
tolo 10) dopo la stechiometria (Capitolo 3) o dopo la termo-
chimica piuttosto che con gli stati della materia. Il capitolo
sui gas ¢ stato scritto in modo tale da permettere queste varia-
zioni rispetto all’organizzazione del libro. Allo stesso modo ¢
anche possibile trattare il bilanciamento delle equazioni
redox (Sezioni 19.1 e 19.2) dopo l'introduzione delle reazioni
redox nella Sezione 4.4.

Abbiamo fornito agli studenti 'opportunita di compren-
dere meglio la chimica organica e inorganica attraverso
esempi integrativi presenti nel testo. Sono inoltre presenti
esempi riguardanti la chimica “reale” allo scopo di illustrarne
i principi e le applicazioni. Alcuni capitoli trattano in modo
descrittivo le proprieta degli elementi e dei loro composti
(Capitoli 4, 7, 11, 22 e 23). Infine, tra gli esercizi di fine capi-
tolo, sono stati inseriti esercizi di chimica organica e inorga-
nica. Gli ultimi tre capitoli (21, 22 e 23) sono disponibili
esclusivamente online, al fine di rendere il libro piu leggero.
Segui le istruzioni all’inizio del libro per accedere a questi e
altri contenuti digitali collegati all’acquisto di questo testo.

Novita principali di questa edizione

Come per ogni nuova edizione di Fondamenti di chimica, il
libro ha subito moltissimi cambiamenti con l'obiettivo di
mantenere il contenuto attuale e migliorare la chiarezza e 1'ef-
ficacia del testo, delle figure e degli esercizi. Tra i molti cam-
biamenti ci sono alcuni punti principali con cui abbiamo
organizzato il processo di revisione. Nel creare la quinta edi-
zione, la nostra revisione ¢ stata organizzata attorno ai
seguenti punti:

e Continuiamo a utilizzare le nostre esperienze in classe
con gli studenti di oggi per sviluppare nuovi e piu effi-
caci strumenti che facilitino 'apprendimento della chi-
mica per gli studenti. In particolare, continuiamo a
sviluppare nuovi modi per fare in modo che il nostro
testo sia uno strumento di apprendimento sempre mi-
gliore per gli studenti. Innanzitutto, abbiamo aggiunto
Obiettivi di apprendimento a ciascuna sezione del testo.
Questi obiettivi mirati sono scritti in modo facilmente
comprensibile dagli studenti, enfatizzano i concetti im-
portanti e forniscono agli studenti obiettivi realizzabili
nei loro studi. Per facilita d'uso fino a sei obiettivi di ap-
prendimento sono presenti in un box a margine di cia-
scuna sezione. Poi, alla fine di ogni sezione, abbiamo
aggiunto una serie di Quesiti di autovalutazione per gli stu-
denti, equivalenti a semplici quiz da svolgere mentre
procedono nello studio del testo. Il team degli autori ¢
stato attento a garantire che a ciascun obiettivo di ap-
prendimento corrisponda un quesito di autovalutazione.
I quesiti di autovalutazione sono strutturati come do-
mande a scelta multipla con risposte sbagliate (distrat-
tori) scelte tra le comuni idee sbagliate e gli errori che gli
studenti tendono a fare.

¢ Alla fine di ogni capitolo sono presenti una serie di do-
mande di Preparazione all’esame. Queste domande a scelta
multipla sono legate agli Obiettivi di apprendimento di cia-
scun capitolo e costituiscono cio che equivale a un esame
pratico che gli studenti possono svolgere da soli.

e La chimica, in quanto scienza centrale, ¢ intimamente
legata ai grandi temi quali il cambiamento climatico,
l'uso dell’energia da parte dell’'umanita, ’abbondanza di
acqua pulita, la sicurezza alimentare e altro ancora. Per-
tanto, molti dei box Chimica e lavoro sono state modifi-
cati e riscritti come box Chimica e sostenibilita, per
mostrare i mezzi con cui i chimici contribuiscono alla
comprensione e al progresso verso una societa sosteni-
bile. Manteniamo la nostra attenzione sugli aspetti posi-



tivi della chimica senza trascurare i problemi che possono
sorgere in un mondo sempre pit tecnologico. Il nostro
obiettivo ¢ aiutare gli studenti ad apprezzare le prospet-
tive della chimica nel mondo reale e i modi in cui la chi-
mica influenza la loro vita. Per affrontare alcune delle
questioni sociali pit urgenti dei nostri tempi sono stati
aggiunti molti nuovi box, inclusa un’introduzione a que-
sti box nel Capitolo 1, che evidenzia gli Obiettivi di svi-
luppo sostenibile delle Nazioni Unite.

e Gli Esercizi aggiuntivi alla fine di ogni capitolo non sono
piu separati in “esercizi aggiuntivi” e “esercizi integra-
tivi”, né vengono utilizzate parentesi quadre per indicare
problemi che sono particolarmente difficili. Per lo stu-
dente, questo simula 'ambiente di un esame, dove tali
distinzioni non vengono fatte.

e In tutto il testo sono state implementati aggiornamenti
alla tavola periodica e alle costanti numeriche; ad esem-
pio, nel 2019, i valori del numero di Avogadro e un nu-
mero di altre costanti fisiche sono state ridefinite e
abbiamo incluso i valori piu attuali.

e Per snellire il testo i Quesiti di autovalutazione, i box di
approfondimento, lo svolgimento degli Esercizi risolti e il
testo degli Esercizi senza risposta sono disponibili come
materiale online. E possibile accedere a tale materiale at-
traverso i codici QR inseriti nel testo. Segui le istruzioni
all'inizio del libro per accedere a questi e altri contenuti
digitali collegati all’acquisto di questo testo.

Cambiamenti in questa edizione
per ogni capitolo

Come nella quarta edizione, il Capitolo 1 sottolinea fin dall’i-
nizio I'importanza dell’energia. L'inclusione dell’energia nel
capitolo di apertura offre una flessibilita molto maggiore per
l'ordine in cui possono essere trattati i capitoli successivi. In
questo capitolo vengono introdotti i box Chimica e sostenibi-
lita per inquadrare la comprensione che, storicamente, la chi-
mica ha avuto effetti sia positivi che negativi sulla
sostenibilita. E stata aggiunta maggiore profondita alla discus-
sione delle cifre significative rispetto alle edizioni precedenti.

Nel Capitolo 2 la trattazione della nomenclatura della
chimica organica ¢ stata ampliata per adattarsi meglio alla
sezione esistente sulla nomenclatura inorganica. Acidi inor-
ganici come HCI e acidi organici come l'acido acetico sono
ora chiaramente distinti.

Nel Capitolo 5 la discussione sull’energia ¢ stata aggior-
nata e ampliata, soprattutto per quanto riguarda la sezione
sugli alimenti e combustibili, collegandosi direttamente al
focus sulla sostenibilita nel testo.

Nel Capitolo 6 ¢ stata aggiunta una nuova figura (quasi)
a tutta pagina che mostra la relazione tra la funzione d’onda,
la densita di probabilita e la funzione di probabilita radiale
per gli orbitali 1s, 2s e 3s. Mostrando esplicitamente le fun-
zioni d’onda, i docenti che vogliono affrontare il concetto di
fasi degli orbitali hanno una migliore base di partenza per
farlo.

Nel Capitolo 10, la velocita media delle molecole di gas ¢
adesso descritta quantitativamente, oltre al valore della velo-
cita quadratica media e alla velocita pit probabile. Il dibattito
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sulla diffusione e il percorso libero medio ¢ stato ampliato per
presentare gli studenti al concetto di percorso casuale.

Nel Capitolo 13 la spiegazione del perché la solubilita dei
gas e dei soluti solidi tipicamente cambiano nella direzione
opposta con la temperatura ¢ notevolmente ampliato. Gli
effetti dell’entropia sono enfatizzati, per quanto possibile, in
questo capitolo dove I'entropia viene introdotta per la prima
volta ma non trattata in tutti i dettagli. A causa della com-
plessa interazione tra entalpia ed entropia, alcuni dettagli
sono lasciati al Capitolo 18. E stato aggiunto nuovo materiale
che esplora 'uso dell’osmosi inversa per desalinizzare I’acqua
dell'oceano (parte di questo materiale era precedentemente
nel Capitolo 21).

Nel Capitolo 14, le sezioni sono state rinominate per
riflettere meglio il loro contenuto. E stato aggiunto un nuovo
box di Approfondimento sulle reazioni controllate dalla diffu-
sione e le reazioni controllate dall’attivazione, molto rilevanti
per i meccanismi di reazione.

Nel Capitolo 15 viene discusso il processo Haber in modo
approfondito, per mostrare sia le implicazioni positive che
quelle negative del processo rispetto alla sostenibilita: I'im-
portanza del processo Haber nell’affrontare la sicurezza ali-
mentare rispetto all’enorme consumo di energia e I'impatto
ambientale del processo.

Nel Capitolo 16 la trattazione degli acidi e delle basi di
Lewis ¢ stata spostata dalla fine del capitolo alla prima
sezione, dove vengono introdotte le definizioni di Arrhenius
e Bronsted-Lowry. Questa riorganizzazione rende pitt naturale
la spiegazione delle proprieta acide di cationi molto piccoli e
con grande carica nelle soluzione saline.

11 Capitolo 17 ¢ stato rinominato per rendere il suo con-
tenuto (tamponi, titolazioni, equilibri di solubilita) pit chiari.

Nel Capitolo 18 sono state sostanzialmente riscritte le
prime sezioni, per aiutare gli studenti a comprendere meglio i
concetti di processi spontanei, non spontanei, reversibili e
irreversibili e le relazioni tra loro. Questi miglioramenti
hanno portato a una definizione piu chiara di entropia. Il box
tematico su “Entropia e societa umana” ¢ stato rivisto come
Chimica e Sostenibilita, con una maggiore enfasi sugli aspetti
di sostenibilita della seconda legge della termodinamica.

Nel Capitolo 20 ¢ stata rivista la discussione dei vari
mezzi di generazione dell’elettricita ed ¢ stata aggiunta una
sezione che riguarda il rischio per la salute dovuto al radon
ambientale.

Molti aspetti del Capitolo 21 (buco dell’ozono, livelli di
CO, atmosferica, piogge acide, acidificazione degli oceani,
ecc.) cambiano costantemente. Questo materiale ¢ stato rivi-
sto per riflettere i dati piu aggiornati e le tendenze future
secondo I'attuale consenso scientifico.

Per gli studenti

Fondamenti di chimica ¢ stato scritto per introdurvi alla chi-
mica moderna. Come autori, effettivamente, siamo stati
ingaggiati dal vostro docente per aiutarvi a imparare la chi-
mica. In base ai commenti di studenti e docenti che hanno
usato edizioni precedenti di questo libro, crediamo di aver
fatto un buon lavoro. Ci aspettiamo che il testo evolva ulte-
riormente nelle future edizioni. Vi invitiamo quindi a scri-
verci per farci sapere se il libro ¢ stato di vostro gradimento e
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se vi ¢ stato di aiuto negli studi. Inoltre, vorremmo trarre van-
taggio da ogni errore, cosi da perfezionarci nelle edizioni suc-
cessive. I nostri indirizzi sono presenti nella pagina degli
autori.

Consigli per apprendere e studiare
la chimica

L'apprendimento della chimica richiede sia ’assimilazione di
nuovi concetti sia lo sviluppo di capacita analitiche. In questo
testo vi forniamo numerosi strumenti utili per entrambi gli
scopi. Se supererete con successo l'esame di chimica, avrete
sviluppato buone capacita di studio. I corsi di scienze, e in
particolare quelli di chimica, richiedono diverse abilita di
apprendimento rispetto ad altri. Vi proponiamo i seguenti
consigli per avere successo nello studio della chimica.

Non rimanete indietro! Man mano che il corso pro-
cede, nuovi argomenti si aggiungeranno a quelli iniziali. Se
non siete al passo con lo studio e la risoluzione dei problemi,
troverete piu difficile seguire le lezioni e le discussioni sull’ar-
gomento corrente. “Sgobbare” in vista di un esame ¢ un
modo inefficace di studiare qualsiasi materia, chimica com-
presa!l

Concentratevi nei vostri studi. La quantita di
nozioni da apprendere a volte pud sembrare enorme. E fonda-
mentale riconoscere i concetti e gli argomenti particolar-
mente importanti. Abbiamo cercato di aiutarti aggiungendo
gli Obiettivi di apprendimento all’inizio di ogni sezione, accom-
pagnati dai Quesiti di autovalutazione alla fine di ogni sezione
per aiutarti a verificare le conoscenze acquisite. Alla fine di
ogni capitolo sono presenti anche le domande di Preparazione
all’esame, che possono essere considerate una prova d’esame
con risposte a scelta. Poni attenzione alle lezioni del docente
e agli argomenti che enfatizza. Svolgendo gli Esercizi risolti e
quelli assegnati dal docente, provate a riconsiderare i principi
generali e gli argomenti trattati. Utilizzando il Sommario pre-
sente all’inizio di ogni capitolo potete avere un’idea degli
argomenti principali trattati in ciascun capitolo. Una sem-
plice lettura del capitolo puo non essere sufficiente per ricor-
dare i concetti e per riuscire a risolvere i problemi. Potreste
aver bisogno di rivedere il tutto di nuovo. Non tralasciate Pen-
saci su, Osserva e rispondi, Esercizi risolti ed Esercizi da svolgere.
Essi rappresentano la guida per verificare la comprensione
degli argomenti e sono buoni sistemi per la preparazione agli
esami. Obiettivi chiave ed Equazioni chiave alla fine di ciascun
capitolo possono aiutarvi a mettere a fuoco quanto studiato.

Prendete appunti a lezione. I tuoi appunti sono un
elemento che ti permette di tenere traccia degli argomenti
che il docente ritiene importanti. Utilizzate gli appunti
insieme al testo: questo ¢ il miglior modo per studiare.

Date uno sguardo agli argomenti del testo prima
della lezione. Rivedere gli argomenti prima della lezione
rende pitt semplice prendere appunti. Leggete prima il Som-
mario introduttivo di ogni capitolo e poi il Sommario e parole
chiave di fine capitolo, infine rapidamente tutto il capitolo,
saltando gli Esercizi risolti e le sezioni supplementari. Ponete
attenzione ai titoli delle sezioni e delle sottosezioni, vi
daranno un aiuto a capire l'argomento. Non pensate che
dovete imparare tutto e subito in modo perfetto!

Dopo la lezione, leggete attentamente gli argo-
menti trattati. Leggendo, ponete attenzione ai concetti
espressi e alle loro applicazioni negli Esercizi risolti. Una volta
che avete capito un Esercizio risolto, verificate quanto appreso
risolvendo gli Esercizi da svolgere.

Imparate il linguaggio della chimica. Man mano
che studiate la chimica, incontrerete nuovi termini. £ impor-
tante porre attenzione a queste parole e capire il loro signifi-
cato e il contesto a cui si riferiscono. E inoltre fondamentale
riconoscere le sostanze chimiche dai loro nomi; vi aiutera a
evitare imbarazzanti errori all’esame. Per esempio, “cloro” e
“cloruro” sono due cose completamente diverse.

Cercate di svolgere gli esercizi di fine capitolo.
Svolgendo gli esercizi selezionati dagli autori, acquisterete
pratica nel ricordare e utilizzare gli argomenti del capitolo.
Non si puo imparare solamente osservando; dovete parteci-
pare. Cercate di resistere alla tentazione di controllare la
risposta dell’esercizio prima di aver fatto un sincero sforzo per
risolverlo. Se non riuscite a risolvere un esercizio, chiedete
aiuto al docente, all’assistente o a un altro studente. Spendere
pit di 20 minuti per un esercizio ¢ superfluo a meno che non
si tratti di un esercizio particolarmente complesso.

Imparate a pensare come uno scienziato. Questo
libro ¢ stato scritto da scienziati che amano la chimica. Vi
incoraggiamo a sviluppare il vostro pensiero critico sfrut-
tando le caratteristiche di questa nuova edizione, quali gli
esercizi che si focalizzano sull’apprendimento concettuale e
gli esercizi nelle sezioni Progettare un esperimento.

Utilizzate le risorse online. Alcuni concetti sono piu
facili da capire se scoperti e altri possono essere mostrati
meglio tridimensionalmente o attraverso filmati. Il libro com-
prende materiale disponibile online, segui le istruzioni all’ini-
zio del libro per accedere ai contenuti digitali collegati
all’acquisto di questo testo.

In conclusione, si tratta di un lavoro duro, che richiede
molto studio, ma potete utilizzare tutti gli strumenti che sono
a vostra disposizione, compreso questo testo. Vogliamo aiu-
tarvi a capire di pit sul mondo della chimica e sul perché la
chimica ¢ una scienza fondamentale. Se comprendi davvero
la chimica, puoi stupire i tuoi amici e parenti e... ovviamente
passare 'esame con un ottimo voto.
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CONCETTI BASE
DEL LEGAME
CHIMICO

A CRISTALLI GIGANTI. Questi cristalli bianco-grigiastri, grandi abbastanza
da permettere di camminarci sopra, sono composti da CaSO, -2 H,0.
Il legame ionico fra gli ioni calcio e quelli solfato su scala atomica
porta alla formazione della caratteristica geometria cristallina su scala
macroscopica.

gni volta che due atomi o ioni sono tenuti insieme fortemente,

diciamo che ¢ presente fra di loro un legame chimico. Ci
sono tre tipi generali di legami chimici: ionico, covalente e metallico.
Questi tre tipi di legame sono presenti nelle sostanze illustrate in
Figura 8.1: aggiungiamo del sale in un bicchiere d’acqua usando un
cucchiaio di acciaio inossidabile.

11 sale non ¢ altro che cloruro di sodio, costituito da ioni sodio,
Na' e ioni cloruro, ClI". La struttura cristallina del solido ¢ tenuta
insieme da legami ionici, che sono dovuti all’attrazione tra cariche
di segno opposto. L'acqua consiste di molecole di H,O. Gli atomi di
idrogeno e di ossigeno sono legati fra loro mediante legami cova-
lenti, tramite cui gli atomi si uniscono in molecole mettendo in con-
divisione i loro elettroni. Il cucchiaio ¢ fatto soprattutto di ferro
metallico e gli atomi di ferro interagiscono fra loro mediante legami
metallici, che si formano grazie al fatto che gli elettroni sono relati-
vamente liberi di muoversi nel metallo. Queste diverse sostanze —
NaCl, H,O e Fe metallico — presentano un comportamento che
rispecchia i modi in cui i loro atomi costituenti sono connessi gli uni
agli altri. Per esempio, NaCl si scioglie rapidamente in acqua, mentre
il Fe metallico non lo fa.

In questo capitolo e in quello successivo, esamineremo la rela-
zione tra la struttura elettronica degli atomi e i legami ionici e cova-
lenti che essi formano. Discuteremo il legame metallico in maggior
dettaglio nel Capitolo 12.
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SOMMARIO

Simboli di Lewis e la regola
dell’ottetto Inizieremo con una descrizion

Legame ionico Noteremo che nelle

e
dei tre tipi di legami chimici principali: ionico,
covalente e metallico. Introdurremo poi i simboli
di Lewis che forniscono una utile notazione per
tenere traccia degli elettroni di valenza negli
atomi e negli ioni. Noteremo che gli atomi
normalmente seguono la regola dell’ottetto.

sostanze ioniche gli atomi sono tenuti insieme

da attrazioni elettrostatiche tra ioni con carica
opposta. Studieremo I'energetica della formazione
delle sostanze ioniche e descriveremo I'energia

reticolare di queste sostanze.

Legame covalente Noteremo che gli atomi

nelle sostanze molecolari sono tenuti insieme

grazie alla condivisione di coppie di elettroni tra

atomi. In genere gli elettroni sono condivisi in
maniera tale che ciascun atomo raggiunga un
ottetto di elettroni.

Polarita di legame ed
elettronegativita Definiremo

I"elettronegativita come la capacita di un atomo
in un composto di attrarre elettroni verso di sé.
In genere le coppie di elettroni sono condivise

in modo diseguale tra atomi con diversa
elettronegativita, portando quindi a legami
covalenti polari.

Rappresentare le strutture di Lewis

Vedremo che le strutture di Lewis sono uno

strumento semplice ed efficiente per prevedere i
legami covalenti nelle molecole. Oltre alla regola
dell’ottetto, osserveremo che il concetto di carica
formale puo essere utilizzato per identificare la

struttura di Lewis piu significativa.

Strutture di risonanza Noteremo che

in

alcuni casi & possibile rappresentare piu di una
struttura di Lewis per una molecola o uno ione
poliatomico. La struttura reale in questi casi & un
misto di una o pil strutture di Lewis contribuenti,

dette strutture di risonanza.

Eccezioni alla regola dell’ottetto

Impareremo che la regola dell’ottetto & piti una
linea guida che una regola inviolabile. Eccezioni
alla regola dell’ottetto includono molecole con un
numero dispari di elettroni; molecole dove grandi
differenze di elettronegativita impediscono a un

atomo di completare il suo ottetto e molecole

dove un elemento dal terzo periodo in poi nella

tavola periodica raggiunge pit di un ottetto di
elettroni.

Forza e lunghezza dei legami

covalenti Impareremo che la forza di legame

e la sua lunghezza variano in base al numero

di

coppie di elettroni condivise cosi come in base ad

altri fattori.
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Ohiettivo

A

Dopo aver studiato la Sezione 8.1, si

dovrebbe essere in grado di:

p Disegnare i simboli di Lewis per
ogni atomo e usarli per determinare
quanti sono gli elettroni che un
atomo deve cedere o acquistare per
obbedire alla regola dell’'ottetto.

Se la polvere bianca fosse zuc-
chero, come dovrebbe essere cam-
biata questa figura?

Metallico

Elettroni
% delocalizzati
Ionic‘

Attrazione
elettrostatica

@

A Figura 8.1 Legami ionici, covalenti e
metallici. Le tre diverse sostanze mo-
strate qui sono tenute insieme da diffe-
renti tipi di legame chimico.

di apprendimento

Covalente
Elettroni
condivisi

Gruppo

Elemento
Configurazione elettronica
Simbolo di Lewis

A Figura 8.2 | simboli di Lewis.

CAPITOLO 8 Concetti base del legame chimico

8.1 | Simboli di Lewis e la regola
dell’ottetto

Gli elettroni coinvolti nel legame chimico sono elettroni di valenza, che, per la maggior
parte degli atomi, si trovano nel livello occupato pit esterno di un atomo. (Sezione 6.8)
11 chimico americano G.N. Lewis (1875-1946) suggeri un modo semplice di mostrare gli
elettroni di valenza in un atomo e di visualizzarli nel corso della formazione del legame.
Fu introdotta quella che € nota come la simbologia di Lewis punto-elettrone o piu sempli-
cemente la simbologia di Lewis. Il simbolo di Lewis per un elemento consiste nello
scrivere il simbolo chimico dell’elemento indicando con un punto ogni elettrone di va-
lenza. Lo zolfo per esempio ha configurazione elettronica [Ne]3s23p?, il suo simbolo di
Lewis mostra quindi sei elettroni di valenza

I punti sono posti sui quattro lati del simbolo atomico: in basso, in alto, a destra e a sini-
stra. Ogni lato ¢ occupato al massimo da due elettroni. Tutti e quattro i lati sono equiva-
lenti, il che significa che la scelta del lato su cui porre il quinto e il sesto elettrone ¢
arbitraria. In generale i puntini devono essere distribuiti il pitt possibile. Nel simbolo di
Lewis per S, per esempio, si preferisce la disposizione mostrata piuttosto che quella che
ha due elettroni su tre lati e nessuno sul quarto.

Si mostrano nella Figura 8.2 le configurazioni elettroniche e i simboli di Lewis per gli
elementi dei gruppi principali del secondo e del terzo periodo della tavola periodica.
Notare che il numero di elettroni di valenza in ogni elemento dei gruppi principali ¢ lo
stesso per gli elementi appartenenti al medesimo gruppo. Per esempio, i simboli di Lewis
per ossigeno e zolfo, membri del gruppo 6A, presentano per entrambi sei puntini.

A Pensaci su

La regola dell’ottetto

Gli atomi spesso acquistano, perdono o
condividono elettroni per arrivare allo
stesso numero di elettroni del gas nobile
piu vicino a loro sulla tavola periodica. I
gas nobili hanno un intorno elettronico
molto stabile, come evidenziato dalle loro
alte energie di ionizzazione e basse affi-
nita elettroniche e dalla mancanza generale di reattivita chimica (Sezione 7.8). Poiché
tutti i gas nobili, tranne He, hanno otto elettroni di valenza, molti atomi che prendono
parte a reazioni chimiche raggiungono gli otto elettroni di valenza. Questa osservazione
ha portato alla regola detta dell’ottetto: gli atomi tendono a reagire per prendere, cedere o
condividere elettroni fino a che non si circondano di otto elettroni di valenza.

Un ottetto di elettroni in un atomo consiste di sottolivelli s e p pieni. In termini di
simboli di Lewis, un ottetto puo essere rappresentato con quattro coppie di elettroni di
valenza posizionate attorno all’atomo cosi come avviene nel simbolo di Lewis per Ne e
Ar nella Figura 8.2. Ci sono parecchie eccezioni a questa regola, come vedremo nella
Sezione 8.7, ma essa ci fornisce un’importante base utile per introdurre molti concetti
importanti relativi al legame. La regola dell’ottetto si applica generalmente ad atomi che
hanno elettroni di valenza s e p; composti dei metalli di transizione, che hanno elettroni
di valenza d, saranno esaminati nel Capitolo 23.

Questi simboli di Lewis per il Cl
sono tutti corretti?

«Cl- :Cl: :Cle

—I1A 2A 3A 4A 5A 6A 7A 8A
—Li Be B C N (0] F Ne
—[He]2s' | [He]2s? [He]2522pl [He]2522p2 [He]2522p3 [He]2522p4 [He]2522p5 [He]2522p6
— Li- -Be- B {Ca N: O £ Ne:

Na Mg Al Si P S Cl Ar
[Nel3s' | [Ne]3s? [Ne]3s23p!|[Ne]3s?3p?|[Ne]3s?3p°|[Ne]3s3p*|[Ne]3s23p°|[Ne]3s23p°
Na- .Mg. -Al. .S:i. .1:3: :S: .C:l: :A:r:
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8.2 | Legame ionico

Le sostanze ioniche si formano generalmente in seguito all'interazione fra i metalli sul
lato sinistro della tavola periodica e i non metalli sul lato destro (esclusi i gas nobili,

gruppo 8A).

Per esempio, quando il sodio metallico, Na(s), ¢ posto in contatto con il cloro gas-
s0s0, Cly(g), segue immediatamente una reazione violenta (Figura 8.3). Il prodotto di

questa reazione molto esotermica ¢ il cloruro di sodio, NaCl(s):
Na(s)+ 3 Cly(§) — NaCl(s)  AHP = —410,9K]

SEZIONE 8.2 Legame ionico 231

Obiettivi
di apprendimento

A

Dopo aver studiato la Sezione 8.2, si
dovrebbe essere in grado di:

» Analizzare i fattori che portano alla
stabilita dei composti.

» Ordinare i composti ionici in ordine
di energia reticolare crescente.

» Usare la regola dell’ottetto per
determinare la carica preferenziale

[8.1] di uno ione.

‘( Osserva e rispondi Ci si aspetta una reazione simile fra il potassio metallico e il bromo elementare?

Trasferimento di elettroni
da Na(s) a Cl(g), con la
formazione di Na™ e CI~

Si forma NaCl(s)

La reazione altamente esotermica
forma il cloruro di sodio,

un composto ionico formato

da ioni Na™ e ioni CI~

A Figura 8.3 Reazione del sodio metallico con il gas cloro per formare il composto ionico cloruro di sodio.

1 cloruro di sodio & composto dagli ioni Na* e CI” che si posizionano in
una struttura tridimensionale regolare, come mostrato nella Figura 8.4.

La formazione di Na* da Na e di CI~ da Cl, indica che un elettrone
¢ stato perso dall’atomo di sodio e preso dall’atomo di cloro — possiamo
immaginarlo come un trasferimento elettronico dall’atomo di Na all’a-
tomo di Cl. Due delle proprieta atomiche discusse nel Capitolo 7 ci
danno un’indicazione di quanto spontaneamente avvenga il trasferi-
mento elettronico: I'energia di ionizzazione, che indica con che facilita
un elettrone puo essere rimosso da un atomo e l'affinita elettronica,
che misura quanta energia ¢ coinvolta nell’aggiunta di un elettrone.
(Sezione 7.4) Il trasferimento elettronico per formare ioni di carica
opposta si verifica quando uno degli atomi perde con facilita un elet-
trone (bassa energia di ionizzazione) e 'altro atomo acquista pronta-
mente un elettrone (alta affinita elettronica). Cosi NaCl ¢ un tipico
composto ionico, perché formato da un metallo con bassa energia di
ionizzazione e da un non metallo con alta affinita elettronica. Usando
la simbologia di Lewis punto-elettrone (e mostrando un atomo di cloro
piuttosto che la molecola Cl,), possiamo rappresentare questa reazione
come segue

Na + ;Cl:

A — Na' + [:Cl:]”

[8.2]

Se non ci fossero i colori, quale sarebbe un modo
per capire se le sfere verdi rappresentano Na o CI7?

o @

[Ogni ione Na™ & circondato] [Ogni ione CI™ e circondato]

da sei ioni CI~ da sei ioni Na™

A Figura 8.4 Struttura cristallina del cloruro di sodio.




232 CAPITOLO 8 Concetti base del legame chimico

A Pensaci su

Se viene effettuata la reazione
KCl(s) — K'(g) + CI(g), sara
emessa energia?

La freccia indica il trasferimento di un elettrone dall’atomo di Na all’atomo di CL
Entrambi gli ioni raggiungono un ottetto di elettroni: l'ottetto su Na* ha configurazione
elettronica 2s22p°, che si trova sotto il singolo elettrone di valenza 3s dell'atomo Na.
Abbiamo messo una parentesi quadra attorno allo ione cloruro per enfatizzare che tutti
gli otto elettroni sono localizzati esclusivamente sullo ione CI".

Le sostanze ioniche hanno diverse proprieta caratteristiche. Di solito sono sostanze
fragili con elevati punti di fusione. Spesso sono cristalline. Inoltre, i cristalli ionici si
possono sfaldare, ovvero possono rompersi lungo superfici piane. Queste caratteristiche
derivano dalle forze elettrostatiche che mantengono gli ioni in una disposizione tridi-
mensionale rigida e ben definita, come quella mostrata in Figura 8.4.

Energetica della formazione del legame ionico

La reazione di formazione del cloruro di sodio a partire dal sodio metallico con il cloro
gassoso ¢ molto esotermica, come indicato dal valore grande e negativo dell’entalpia di
formazione (AHf = —410,9 KJ, Equazione 8.1). Nell’Appendice C vediamo che anche il
calore di formazione di altre sostanze ioniche ¢ molto negativo. Quali fattori rendono la
formazione dei composti ionici cosi esotermica?

Nell’Equazione 8.2 abbiamo rappresentato la formazione di NaCl come il trasferi-
mento di un elettrone da Na a Cl. Tuttavia richiamiamo dalla discussione sulle energie
di ionizzazione che la perdita di elettroni da un atomo ¢ sempre un processo endoter-
mico. (Sezione 7.4) La rimozione di un elettrone da Na(g) per formare Na*(g), per esem-
pio, richiede 496 kJ/mol. Al contrario quando un non metallo acquista un elettrone, il
processo ¢ generalmente esotermico, come si vede dalle affinita elettroniche negative
degli elementi. (Sezione 7.4) Aggiungendo un elettrone a Cl(g), per esempio, si ottiene il
rilascio di —349 kJ/mol. Se il trasferimento di un elettrone da un atomo a un altro fosse
l'unico fattore determinante nella formazione di un legame ionico, il processo nel suo
insieme non potrebbe essere esotermico. Per esempio, la rimozione di un elettrone da
Na(g) e la sua aggiunta a CI(g) ¢ un processo endotermico che richiede 496 — 349 = 147
kJ/mol. Questo processo endotermico corrisponde alla formazione degli ioni del sodio e
del cloro che sono infinitamente lontani — in altre parole, la variazione positiva di ener-
gia indicherebbe che gli ioni non interagiscono tra loro, situazione molto diversa dai
solidi ionici.

La ragione principale per cui i composti ionici si formano e sono stabili ¢ I'attra-
zione tra ioni aventi cariche di segno opposto. Questa attrazione porta gli ioni a posizio-
narsi vicini rilasciando energia e portando gli stessi a formare un agglomerato, o reticolo
solido, come quello mostrato per NaCl nella Figura 8.4. Una misura esatta della stabiliz-
zazione ottenuta dal posizionamento degli ioni in un solido ionico ¢ data dall’energia
reticolare, che ¢ I’energia richiesta per separare completamente una mole di un solido ionico
nei suoi ioni assosi.

Per visualizzare questo processo per NaCl, immaginiamo che la struttura mostrata
nella Figura 8.4 si espanda dall'interno fino a che la distanza tra gli ioni li porti a essere
completamente separati. Questo processo richiede 788 kJ/mol, che ¢ il valore dell’ener-
gia reticolare:

NaCl(s) —> Na'(g) + CI(§)  AHeticolare = +788 kJ/mol [8.3]

Notare che questo processo ¢ fortemente endotermico. Il processo opposto — I'avvicina-
mento di Na'(g) e CI(g) per formare NaCl(g) - € quindi fortemente esotermico (AH =
—788 kJ/mol).

La Tabella 8.1 riporta 'elenco delle energie reticolari di alcuni composti ionici. I
valori largamente positivi indicano che gli ioni sono fortemente attratti gli uni dagli
altri in questi solidi. L'energia rilasciata dall’attrazione tra ioni di segno opposto supera
di molto le energie richieste per ionizzarli, rendendo cosi la formazione dei composti
ionici un processo nel suo insieme esotermico. La forte attrazione ¢ anche la causa, per
la maggior parte dei composti ionici, della loro durezza, fragilita e dell’alto punto di
fusione — per esempio NaCl fonde a 801 °C.

L'entita dell’energia reticolare di un solido dipende dalle cariche degli ioni, dalle
loro dimensioni e dal loro posizionamento nel solido. Abbiamo mostrato nella Sezione
5.1 che I'energia potenziale d’interazione tra particelle cariche ¢ data da:

kQ1Qz

Eq = d

8.4]
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TABELLA 8.1 Energie reticolari di alcuni composti ionici

Composto Energia reticolare (kJ/mol) Composto Energia reticolare (kJ/mol)
LiF 1030 MgCl, 2326
LiCl 834 SiCl, 2127
Lil 730
NaF 910 MgO 3795
NaCl 788 CaO 3414
NaBr 732 SO 3217
Nal 682
KF 808 ScN 7547
KCl1 701
KBr 671
CsCl 657
Csl 600

In questa equazione Q; e Q, sono le cariche delle particelle in Coulomb, con il relativo
segno; d ¢ la distanza tra i loro centri in metri e k una costante, 8,99 x 10° J-m/CZ. L'E-
quazione 8.4 indica che la forza attrattiva tra due ioni con cariche di segno opposto au-
menta con la grandezza della carica e diminuisce all’aumentare della distanza. Quindi,
per un dato agglomerato di ioni, I'energia reticolare aumenta all’aumentare della carica degli
ioni e al diminuire dei loro raggi ionici. La grandezza delle energie reticolari dipende princi-
palmente dalle cariche degli ioni poiché i raggi ionici non variano di molto.

) Esercizio risolto 8.1
’ Ordine di grandezza delle energie reticolari

Senza consultare la Tabella 8.1, disporre i seguenti composti ionici in ordine d’energia reticolare crescente: NaF, Csl e CaO.

Poiché l'energia reticolare diminuisce all’aumentare della distanza fra gli ioni, le
energie reticolari seguono andamenti paralleli rispetto a quelli dei raggi ionici mostrati
in Figura 7.8. In particolare, dato che il raggio ionico aumenta come ci spostiamo verso
il basso lungo un gruppo della tavola periodica, troviamo che, per un dato tipo di com-
posto ionico, 1’energia reticolare diminuisce scendendo lungo un gruppo. La Figura 8.5
illustra questo andamento per i cloruri alcalini MCI (M = Li, Na, K, Rb, Cs) e per gli alo-
genuri di sodio NaX (X =F Cl, Br, I).

Configurazione elettronica degli ioni
degli elementi dei blocchi s e p

Le energie coinvolte nella formazione del legame ionico ci aiutano a spiegare il motivo
per cui molti ioni tendono ad avere la configurazione elettronica dei gas nobili. Per
esempio, il sodio perde prontamente un elettrone per formare Na*, che ha la stessa con-
figurazione del Ne:

Na 1522522p°3s! = [Ne]3s!

Na* 1s%2522p% = [Ne]

Sebbene l'energia reticolare aumenti con 'aumento della carica ionica, non tro-
viamo mai composti ionici che contengano ioni Na?". Il secondo elettrone rimosso
dovrebbe provenire da un guscio interno dell’atomo di sodio e la rimozione d’elettroni
da un guscio interno richiederebbe un elevato dispendio di energia. (Sezione 7.4) L'in-
cremento di energia reticolare non ¢ sufficiente per compensare 1'energia necessaria per
rimuovere un elettrone di un guscio interno. Percio, il sodio e gli altri elementi metallici
del gruppo 1A sono presenti nelle sostanze ioniche solo come ioni 1+.
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A Pensaci su

Quale elemento forma uno ione
3+ che ha configurazione elettro-
nica [Kr]4d®?

‘( ORI DI Usando questa figura, si pud porre un limite superiore

e inferiore all’energia reticolare di KF?
910
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LiCl NaCl KCI RbCl CsCl NaF NaCl NaBr Nal
Raggio cationico crescente Raggio anionico crescente
A Figura 8.5 Andamenti periodici nelle energie reticolari in funzione del raggio del catione o dell’a-
nione.

Analogamente, I'addizione di elettroni ai non metalli ¢ esotermica o solo moderata-
mente endotermica man mano che gli elettroni si aggiungono al guscio di valenza.
Quindi, un atomo di cloro addiziona facilmente un elettrone per formare CI”, che ha la
stessa configurazione di Ar:

Cl 1522522p°3s23p> = [Ne]3s23p°
CIm 1522s%2p°3s%3p° = [Ne]3s23p° = [Ar]

Per formare uno ione CI%7, il secondo elettrone dovrebbe essere aggiunto al guscio
del livello energetico successivo dell’atomo, processo che ¢ energeticamente molto sfa-
vorito. Percid, nei composti ionici non si trova mai lo ione CI?". Basandoci su questi
concetti, ci aspettiamo che i composti ionici dei metalli rappresentativi dei gruppi 1A,
2A e 3A contengano rispettivamente cationi di carica 1+, 2+ e 3+. Analogamente, i com-
posti ionici dei non metalli rappresentativi dei gruppi SA, 6A e 7A, generano solita-
mente anioni rispettivamente di carica 3—, 2—e 1—.

Ioni dei metalli di transizione

Abbiamo visto che la regola dell’ottetto ¢ utile per prevedere la carica piu stabile degli
ioni degli elementi dei gruppi principali (blocco s e p); al contrario, la regola dell’ottetto
¢ meno utile quando si voglia fare previsioni sugli ioni formati da atomi appartenenti al
blocco dei metalli di transizione. Per esempio, consideriamo un atomo di Fe, la cui con-
figurazione elettronica & [Ar]4s?3d° (Sezione 6.9). Il Fe forma due cationi, Fe*" e Fe®', che
hanno rispettivamente configurazione elettronica [Ar]3d® e [Ar]3d® (Sezioni 2.8 e 7.4).
Entrambi gli ioni, Fe?* e Fe**, non possiedono un ottetto di elettroni e non c’¢ nem-
meno una semplice analogia che ci permetta di prevedere la loro formazione come ioni
preferenziali dell’atomo di Fe.

Sebbene utile, la regola dell’ottetto presenta chiaramente delle limitazioni e risulta
di scarsa utilita per i metalli di transizione. Considerata questa limitazione, una volta
che conosciamo la carica dello ione di un metallo di transizione, possiamo prevedere
come esso si combina con i non metalli per formare composti ionici. Per esempio, sia lo
ione Fe?" che lo ione Fe®", formano ossidi: FeO (nel caso dello ione Fe?") e Fe,O5 (nel
caso dello ione Fe®*"). In linea con quanto ci si aspetta dalle proprieta dei composti
ionici, sia FeO che Fe,O3 sono composti solidi, fragili, caratterizzati da elevati valori di
temperatura di fusione.
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el eI IANENON Calcolo delle energie reticolari: il ciclo di Born-Haber

}\ Esercizio risolto 8.2
’ Cariche degli ioni

Prevedere gli ioni pitt comuni formati da (a) Sr, (b) S, (c) Al.

Legame covalente

8.3

La grande maggioranza delle sostanze chimiche non ha le caratteristiche dei composti
ionici. La maggior parte delle sostanze con cui veniamo a contatto ogni giorno — come
I’acqua per esempio — tendono a essere gassose, liquide o solide con bassi punti di fu-
sione. Molte, come la benzina, evaporano rapidamente. Altre invece sono flessibili nella
loro forma solida — come le borse di plastica e la cera.

Per la maggior parte delle sostanze che non si comportano come le sostanze ioni-
che, abbiamo bisogno di un modello differente per spiegare come gli atomi si leghino tra
loro. G.N. Lewis elaboro l'idea che gli atomi potessero assumere la configurazione di un
gas nobile mettendo in compartecipazione elettroni. Un legame chimico formato dalla
condivisione di una coppia di elettroni ¢ detto legame covalente. 1'idrogeno molecolare,
H,, ¢ il pit semplice esempio di legame covalente. Quando due atomi si avvicinano, tra
loro agiscono interazioni elettrostatiche. I due nuclei carichi positivamente si respin-
gono, gli elettroni carichi negativamente si respingono, mentre i nuclei e gli elettroni si
attraggono come mostrato nella Figura 8.7(a). Poiché la molecola di H, esiste come un’en-
tita stabile, le forze attrattive devono superare le forze repulsive. Come puo accadere?

Usando i metodi quantomeccanici, analoghi a quelli impiegati per gli atomi
(Sezione 6.5), € possibile calcolare la distribuzione della densita elettronica della mole-
cola. Questo tipo di calcolo per H, mostra che I'attrazione tra i nuclei e gli elettroni pro-
voca un addensamento di carica negativa tra i nuclei, come mostrato nella Figura 8.7(b).
Ne consegue che l'interazione elettrostatica ¢ nel suo insieme attrattiva. Percio, gli atomi
in H, sono tenuti assieme principalmente perché i due nuclei sono attratti dalla concen-
trazione della carica negativa posizionata tra loro. In sostanza, la coppia di elettroni
condivisa in ogni legame covalente agisce come una “colla” per tenere uniti gli atomi.

\( Osserva e rispondi
questi vengono allontanati?

Gli elettroni si I nuclei e gli elettroni si
respingono fra loro attraggono fra loro La concentrazione della densita
elettronica fra i nuclei &

e il legame covalente

X

&

I nuclei si (=)
respingono fra loro

(a) (b)

di idrogeno. (b) Distribuzione elettronica nella molecola di H,.

‘\ Obiettivi
—

di apprendimento

Dopo aver studiato la Sezione 8.3, si

dovrebbe essere in grado di:

» Descrivere il legame covalente e
distinguerlo dal legame ionico.

p Disegnare le strutture di Lewis per
rappresentare la distribuzione degli
elettroni nelle molecole.

p» Usare le strutture di Lewis e la
regola dell’ottetto per prevedere la
presenza e la posizione di legami
multipli nelle molecole.

A Pensaci su

Se una molecola di H, & ionizzata
per formare H3, cambiera la forza
di legame. In base alla semplice
descrizione del legame covalente
data sopra, ci si aspetta che il le-
game H—H in H3 sia piu debole o
piu forte del legame H—H in H,?

Cosa accade alla densita elettronica fra i nuclei in (h) se

A Figura 8.7 1l legame covalente in H,. (a) Attrazioni e repulsioni tra nuclei ed elettroni nella molecola
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Strutture di Lewis

La formazione dei legami covalenti puo essere rappresentata usando i simboli di Lewis
per gli atomi che li formano. La formazione della molecola H, a partire da due atomi di
H, per esempio, puo essere rappresentata cosi

H- + -H—>

In questo modo ogni atomo acquista un secondo elettrone, raggiungendo la configura-
zione stabile a due elettroni del gas nobile He.

La formazione di un legame covalente tra due atomi di Cl, per generare una mole-
cola di Cl,, puo essere rappresentata in modo simile:

Mettendo in compartecipazione la coppia elettronica, ogni atomo di cloro ha otto elet-
troni (un ottetto) nel suo livello di valenza, raggiungendo cosi la configurazione elettro-
nica dell’argon.

Le strutture mostrate qui per H, e Cl, si chiamano strutture di Lewis o strutture
elettrone-punto di Lewis. Nello scrivere le strutture di Lewis, rappresentiamo generalmente
ogni coppia elettronica condivisa, o coppia di legame, con una linea e le coppie non
condivise (chiamate anche coppie solitarie o coppie di non legame) con dei punti.
Scritte in questo modo, le strutture di H;, e CI, sono

H—H :Cl—Cl:

Per i non metalli il numero di elettroni di valenza in un atomo neutro ¢ uguale al
numero del gruppo. Quindi si potrebbe prevedere che gli elementi 7A, come F, formino
un legame covalente per raggiungere un ottetto; gli elementi 6A, come O, ne dovreb-
bero formare due; gli elementi SA, come N, ne dovrebbero formare tre; e gli elementi
4A, come C, quattro. Queste previsioni sono confermate in molti composti. Per esempio
consideriamo i semplici composti dell’idrogeno con i non metalli del secondo periodo
della tavola periodica:

i
H—F: H—'ol': H—I'T'I—H H—(lj—H
H H

Legami multipli

La condivisione di una coppia di elettroni da luogo a un singolo legame covalente chia-
mato generalmente legame singolo. In molte molecole, gli atomi arrivano all’ottetto
completo condividendo piu di una coppia di elettroni. Quando due coppie di elettroni
sono condivise, si tracciano due linee, rappresentando cosi un legame doppio. Nel
diossido di carbonio, per esempio, si formano legami tra il carbonio, con quattro elet-
troni di valenza, e I'ossigeno con sei:

0 + -G+ 0 —— 00 (0 O=C=0))
Come mostra il disegno, ogni ossigeno acquisisce un ottetto di elettroni condividendo
due coppie elettroniche con il carbonio. Il carbonio, d’altra parte, raggiunge ’ottetto di
elettroni condividendo due coppie con due atomi d’ossigeno.

Un triplo legame corrisponde alla condivisione di tre coppie elettroniche, come
nella molecola di Ny:

N + N — NN (0:N=Ny)

Poiché ogni atomo di azoto possiede cinque elettroni nel livello di valenza, tre coppie
elettroniche devono essere condivise per raggiungere 1'ottetto.

Le proprieta di N, sono in completo accordo con la sua struttura di Lewis. L'azoto ¢
un gas diatomico con reattivita eccezionalmente bassa dovuta al legame azoto-azoto
molto stabile. Gli atomi di azoto sono separati solo da 1,10 A. La breve distanza di
legame fra i due atomi di azoto ¢ una conseguenza del triplo legame. Dagli studi della
struttura di molte sostanze differenti nelle quali gli atomi d’azoto condividono una o



SEZIONE 8.4 Polarita di legame ed elettronegativita 237

due coppie elettroni, abbiamo imparato che la distanza media tra gli atomi ‘\
d’azoto varia con il numero delle coppie elettroniche condivise: -\

Pensaci su

N—N N=N N=N La lunghezza del legame C—O nell’ossido di

1,47 A 124 A 1,10 A

carbonio, CO, & 1,13 A, mentre la lunghezza
del legame C—O nel CO, € 1,24 A. Senza rap-

Come regola generale, la distanza tra gli atomi legati insieme diminuisce presentare una struttura di Lewis, si presume

con l'aumentare del numero di coppie di elettroni condivise. Questo
punto verra discusso in maggior dettaglio nella Sezione 8.8.

che 'ossido di carbonio abbia un legame sin-
golo, doppio o triplo tra gli atomi C e O?

\ Esercizio risolto 8.3
’ La struttura di Lewis di un composto

Dati i simboli di Lewis per gli elementi azoto e fluoro mostrati nella Figura 8.2, prevedere la formula del composto binario stabile
(un composto comprendente due elementi) formato quando I'azoto reagisce con il fluoro e scrivere la sua struttura di Lewis.

A Quesiti di autovalutazione

8.4 | Polarita di legame
ed elettronegativita

Quando due atomi identici si legano come in Cl, e N,, le coppie elettroniche devono
essere ugualmente condivise. Quando si legano due atomi provenienti dai lati opposti
della tavola periodica, come NaCl, non c’¢ praticamente compartecipazione di elettroni,
il che significa che NaCl é formato dall’'unione di Na™ e ClI™. L'elettrone 3s dell’atomo
di sodio ¢, in effetti, trasferito completamente sul cloro. I legami che si formano nella
maggior parte dei composti covalenti si trovano in una posizione intermedia a questi
due estremi.

11 concetto di polarita di legame aiuta a descrivere la condivisione degli elettroni
tra gli atomi. Un legame covalente non polare ¢ uno di quelli in cui gli atomi che
prendono parte al legame condividono in maniera uguale gli elettroni, come negli
esempi gia citati per Cl, e N,. In un legame covalente polare, uno degli atomi eser-
cita un’attrazione sugli elettroni di legame superiore a quella esercitata dall’altro atomo.
Se la differenza ¢ sufficientemente grande, si forma un legame ionico.

Elettronegativita

11 concetto di elettronegativita viene utilizzato per stimare se un dato legame sara cova-
lente polare, non polare o ionico.

L'elettronegativita ¢ definita come la capacita di un atomo
in una molecola di attrarre elettroni verso di sé.

Piu grande ¢ l'elettronegativita di un atomo, pit grande ¢ la sua abilita di attrarre
elettroni verso di sé. L'elettronegativita di un atomo in una molecola ¢ correlata all’ener-
gia di ionizzazione e all’affinita elettronica, che sono proprieta dell’atomo isolato. Un
atomo con un’affinita elettronica molto negativa e con alta energia di ionizzazione ten-
dera sia ad attrarre elettroni da altri atomi sia a trattenere i propri elettroni; esso sara
altamente elettronegativo.

La valutazione numerica dell’elettronegativita si puo basare su una varieta di pro-
prieta, non solo sull’energia di ionizzazione e sull’affinita elettronica. Il chimico ameri-
cano Linus Pauling (1901-1994) sviluppo la prima e piu largamente usata scala di
elettronegativita, basata su dati termodinamici. La Figura 8.8 mostra i valori di elettrone-
gativita di Pauling per molti elementi: vi ¢ un aumento generale nell’elettronegativita
spostandosi da sinistra a destra lungo un periodo — cioe, dagli elementi pitt metallici a

‘\ Obiettivi
L\

di apprendimento

Dopo aver studiato la Sezione 8.4, si
dovrebbe essere in grado di:

p» Descrivere il concetto di
elettronegativita e il suo andamento
periodico.

» Suddividere i diversi tipi di legame
in base alla differenza di
elettronegativita tra gli atomi
coinvolti nel legame.

p» Mettere in relazione il momento
dipolare di una molecola biatomica
con la carica parziale degli atomi
che la compongono.

p Differenziare i composti ionici dai
composti covalenti in base alle loro
proprieta fisiche.
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A Pensaci su

In cosa differisce I'elettronegati-
vita di un elemento dalla sua affi-
nita elettronica?

v ORI DL Per gli elementi del gruppo 6A, qual & I'andamento nel-
I'elettronegativita all’aumentare del numero atomico?

[ 3,0-4,0

\J\—g
=207 j D 2,0-2,9 | valori dell’elettronegativita
iz a
i D 1,5-1,9 non hanno unita di misura
A 4 <15

A Figura 8.8 Valori dell’elettronegativita in base ai dati termochimici di Pauling. Se una distribu-
zione della densita elettronica presenta una regione blu, che cosa si pud concludere a proposito
della carica parziale sull’atomo che si trova in quella regione?

quelli meno metallici. Con alcune eccezioni (specialmente nei metalli di transizione),
I'elettronegativita diminuisce all’interno di ogni gruppo con il crescere del numero ato-
mico. Questo ¢ quello che ci potremmo aspettare, poiché sappiamo che le energie di
ionizzazione tendono a diminuire all’aumentare del numero atomico in un gruppo e le
affinita elettroniche non cambiano di molto.

Non ¢ necessario memorizzare i valori numerici per le elettronegativita. Invece,
bisognerebbe ricordare gli andamenti periodici, cosi da poter prevedere quale tra due
elementi ¢ il piu elettronegativo.

Elettronegativita e polarita di legame

Possiamo usare la differenza di elettronegativita tra due atomi per attribuire la giusta
polarita al loro legame. Consideriamo questi tre composti contenenti il fluoro:

Composto F, HF LiF
Differenza di elettronegativita 4,0—-4,0=0 40-2,1=1,9 40-1,0=3,0
Tipo di legame Covalente non polare Covalente polare Ionico

In F, gli elettroni sono ugualmente distribuiti tra gli atomi di fluoro e quindi il
legame covalente ¢ non polare. In generale, un legame covalente non polare si forma
quando due atomi aventi uguali elettronegativita si legano.

In HF I'atomo di fluoro ha elettronegativita maggiore rispetto all’idrogeno, con il
risultato che la distribuzione non ¢ equilibrata — il legame ¢ polare. In generale, quando
gli atomi hanno diversa elettronegativita formano un legame covalente polare. In HF
I’atomo di fluoro piu elettronegativo attira la densita elettronica lontano dall’idrogeno,
I’atomo meno elettronegativo, lasciando una parziale carica positiva sull’atomo d’idro-
geno e una parziale carica negativa sul fluoro. Possiamo rappresentare cosi la distribu-

zione di carica come
5+ 86—

H—F
I 6+ e il 6— (leggi “delta pitt” e “delta meno”) simboleggiano le cariche parzialmente
positive e negative. In un legame polare, questi simboli rappresentano cariche parziali,
minori rispetto alla carica piena degli ioni.
In LiF la differenza di elettronegativita ¢ molto grande, cio¢ la densita elettronica ¢
molto spostata verso F. Il legame risultante ¢ quindi ionico. Percio, se consideriamo il
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