
IL LEGAME CHIMICO 



Atomi e molecole 

• È estremamente difficile trovare in natura una sostanza formata da 
singoli atomi isolati 

– Solo i gas inerti sono presenti in natura come gas monoatomici 

 

• Gli atomi degli elementi si trovano in natura generalmente combinati 
tra loro in molecole o composti ionici 



Due quesiti 

1. Perché gli atomi neutri tendono a combinarsi tra loro? 

– Non sono stabili? 

2. Perché i gas nobili sono gli unici elementi che generalmente non 

tendono a combinarsi tra loro o con altri elementi? 

 

1. In genere tutti gli atomi cercano di completare il loro guscio di 

valenza……e lo fanno legandosi con altri atomi  

 

2. I “gas nobili” hanno scarsa tendenza a legarsi con altri atomi… 

 …perché hanno il guscio di valenza completo… 

 …hanno cioè otto elettroni nell’ultimo livello… 

 

…esistono come gas monoatomici  
 

Ne 



La stabilità 

• Esistono diversi modi per raggiungere la stabilità che prevedono 

essenzialmente due meccanismi: 

 

– trasferimento di elettroni (legame ionico) 

– condivisione di elettroni (legame covalente) 

 

• Entrambi i meccanismi prevedono il coinvolgimento degli elettroni di 

valenza 

 





Esempio: 



La capacità degli atomi di legarsi e la natura del legame chimico 

dipendono dalla struttura elettronica degli atomi che si legano. 

La teoria del legame chimico studia la distribuzione degli elettroni 

nelle molecole e la stabilità di queste ed è in grado di spiegare sia i 

rapporti con cui gli atomi si combinano, sia le proprietà delle 

sostanze che si formano. 

Il raggiungimento della configurazione otteziale  ns2np6 è il motivo 

per cui gli atomi si combinano e si legano fra loro. 



Si possono distinguere tre tipi di legame con caratteristiche notevolmente 

diverse: 

 

 legame ionico: nasce dalle forze elettrostatiche attrattive che si 

esercitano fra ioni di carica opposta in un solido ionico quale ad 

esempio il NaCl che è costituito da un reticolo di ioni Na+ e Cl- 
 

 legame covalente: è basato sulla condivisione degli elettroni di valenza 

da parte di due atomi. La forza di attrazione fra i due atomi deriva dalla 

attrazione degli elettroni condivisi da parte di entrambi i nuclei. Un 

esempio è la molecola di H2 

 

 legame metallico: è basato sulla forza di coesione esercitata dagli 

elettroni di valenza liberi di muoversi attraverso un reticolo di cationi. Ad 

esempio in un solido metallico quale il Na gli elettroni di valenza (uno 

per atomo) si muovono attraverso l'intero solido nel campo elettrostatico 

dei cationi Na+ 

 



Un legame chimico si forma quando due atomi si uniscono tra loro: 

• mettendo in compartecipazione elettroni  

• trasferendo elettroni dall’uno all’altro 
 

La forza motrice è una diminuzione dell’energia globale del sistema 

costituito dai due atomi legati rispetto a quello costituito dai due atomi 

singoli 
 

Un parametro importante da considerare nella classificazione dei legami 

chimici è l’ELETTRONEGATIVITA’ 

Caratteristiche del legame chimico 





Le cariche negative 

degli elettroni si trovano 

a contatto 

Se non avviene niente tra gli 

elettroni, i due atomi si respingono 

e non si ha nessun legame 

Oppure, si possono verificare due 

casi limite: 



Uno dei due atomi è più 

elettronegativo dell’altro: 

uno o più elettroni 

passano all’atomo più 

elettronegativo 



+ - 

si formano uno ione 

positivo ed uno negativo 

che si attraggono 

LEGAME IONICO 



I due atomi hanno elettronegatività 

paragonabile: 



I due atomi hanno elettronegatività 

paragonabile: 

se si verificano le condizioni adatte, 

gli elettroni possono localizzarsi in 

mezzo ai due atomi 

LEGAME COVALENTE 



I due atomi hanno elettronegatività 

diversa, ma non troppo: 



LEGAME COVALENTE-POLARE 

in condizioni idonee gli elettroni si 

localizzano ancora tra i due atomi, ma più 

spostati verso quello più elettronegativo 

I due atomi hanno elettronegatività 

diversa, ma non troppo: 







Es. GeCl2, SeF6 



IL LEGAME IONICO 









Struttura di Lewis 









Una volta formatisi il catione e l'anione si attraggono elettrostaticamente. 

Nel solido tali ioni si dispongono secondo un reticolo cristallino ordinato 

che permette di rendere massima l'attrazione tra le particelle di carica 

opposta e minima la repulsione tra quelle della stassa carica. Ad esempio 

nel reticolo cubico del NaCl ogni catione Na+ è circondato da sei anioni Cl- 

e viceversa. 



RETICOLO CRISTALLINO 

Tutti i composti ionici hanno, allo stato solido, una struttura formata da un 

insieme di ioni ciascuno fissato in una certa posizione del reticolo 

cristallino, tale che ogni ione positivo è circondato ad uguale distanza da 

un certo numero di ioni negativi e viceversa. Il numero di ioni di uguale 

carica che circondano uno ione di carica opposta viene definito NUMERO 

DI COORDINAZIONE. 

 

Il segmento più piccolo del reticolo cristallino è definito cella elementare e 

corrisponde alla porzione più piccola di un reticolo che, ripetuta lungo le 

direzioni individuate dai suoi spigoli, riproduce l’intera struttura cristallina.  

Esistono tre tipi di celle elementari: 

Cubica semplice 

Cubica a corpo centrato 

Cubica a facce centrate 



Se consideriamo perciò gli ioni come sfere rigide, possiamo individuare i 
numeri di coordinazione più probabili, in funzione del rapporto r+/r- tra 
i raggi. 

Nello schema seguente sono indicati i tipi più comuni di coordinazione, 
con la relativa simmetria nello spazio (la trigonale è solo planare, cioè i 
tre anioni e il catione centrale si trovano sullo stesso piano), in funzione 
del rapporto tra il raggio ionico del catione (che è quasi sempre più 
piccolo) e quello dell'anione. 
 

rapporto  r+/r- numero di 
coordinazione 

geometria di 
coordinazione 

> 0,155 3 trigonale 

> 0,225 4 tetraedrica 

> 0,414 6 ottaedrica 

> 0,732 8 cubica 

NUMERO DI COORDINAZIONE E RAPPORTO DEI RAGGI 

IONICI r+/r-  





CELLA ELEMENTARE A CORPO CENTRATO DEL CLORURO 

DI CESIO 



CELLA ELEMENTARE CUBICA A FACCE CENTRATE DEL 

DIOSSIDO DI PLUTONIO 


















