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Con Chimica - struttura, proprietà e trasformazioni della 
materia gli autori intendono far capire come la chimica 
generale sia la porta d’ingresso per tutti gli ulteriori 
sviluppi della chimica, perché fornisce a chi studia le basi 
concettuali per accedervi. 

Capire i fondamenti atomici della chimica aiuta a cogliere 
in profondità le relazioni tra i tipi di legame e le proprietà 
della materia, e prepara il terreno per lo studio delle 
trasformazioni della materia, l’aspetto più caratterizzante di 
questa disciplina.

Pertanto gli autori hanno scelto di spiegare ciascun 
argomento a partire “dai principi primi” e, rispetto ad 
altri testi di chimica generale, questo si manifesta in un 
taglio più “fisico” soprattutto nei capitoli sulla struttura 
elettronica degli atomi, sul legame covalente, sugli stati 
di aggregazione della materia, sui passaggi di stato, sulla 
cinetica e sulla termodinamica. A quest’ultima è dedicato 
un unico importante capitolo per dare maggiore unitarietà 
alla trattazione. 

La scelta di esporre fin da subito lo stato attuale delle 
teorie, piuttosto che arrivarvi partendo da esempi e 
controesempi, permette inoltre di mantenere il testo 
comprensibile e snello, senza ridondanze, come in altre 
opere dei medesimi autori, e in generale in linea con la 
tradizione mitteleuropea, che non abbraccia l’empirismo 
dei testi anglosassoni. 
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Questo libro conclude una trilogia, che avevamo in mente da alcuni anni, per 
rendere completa la nostra offerta editoriale all’insegnamento della chimica per il 
primo anno dell’Università. Accanto al Bertini-Luchinat-Mani Chimica, seconda 
edizione del 2011 (erede dello storico Bertini-Mani Lezioni di Chimica del 1978), è 
nato nel 2016 il Bertini-Luchinat-Mani Chimica – materia, tecnologia, ambiente. 
Il nostro scopo era fornire un testo che rendesse più evidente la pervasività dei 
concetti di chimica generale in tutti i campi di studio dell’era dell’Antropocene. 
L’approccio quindi era più applicativo, ma non veniva meno al rigore scientifico 
che, come ci viene largamente riconosciuto, ha sempre caratterizzato i nostri testi. 
Sia Chimica che Chimica – materia, tecnologia, ambiente contengono cenni di 
chimica inorganica e di chimica organica, e sono quindi orientati a quei corsi di 
laurea che non prevedono queste materie a valle di Chimica generale.

La trilogia viene ora completata da questo Bertini-Luchinat-Mani-Ravera 
Chimica – struttura, proprietà e trasformazioni della materia, che invece è pen-
sato per i corsi di laurea che hanno altre materie chimiche successive alla Chimica 
generale. In primo luogo, ovviamente, per il corso di laurea in Chimica, ma anche 
per Chimica e Tecnologie Farmaceutiche e, in misura minore, per Biotecnologie, 
Farmacia e per alcuni corsi di Agraria. Da questo testo abbiamo perciò eliminato 
i capitoli finali sulla chimica inorganica e organica, e ci siamo potuti permettere 
di dare un taglio più “fisico” ai capitoli sulla struttura elettronica degli atomi, sul 
legame covalente, sugli stati di aggregazione della materia, sui passaggi di stato e, 
per la prima volta dal 1978, di introdurre un capitolo intero sulla termodinamica. 
Negli altri libri, infatti, la termodinamica era “sparpagliata” in due o tre capitoli 
diversi, e questa divisione causava qualche perplessità (poche, per fortuna) fra i 
colleghi che adottano i nostri libri.

L’approccio più fisico alla chimica generale si manifesta in alcuni paragrafi, 
che sono opportunamente segnalati, tramite una dimensione del testo minore e 
righe più corte rispetto al resto del capitolo, come “saltabili”, senza compromettere 
la comprensione del testo principale, e negli approfondimenti. Pensando però 
a quel 5–10% di studenti che non si spaventano per un po’ di matematica, e a 
quei docenti che sono disposti a incoraggiarli, confidiamo che questo approccio 
costituisca un valore aggiunto. 

Ovviamente, non abbiamo la pretesa di sostituirci ai testi di chimica fisica, 
quanto quella – più realistica – di far capire che la chimica generale è solo l’inizio 
di tutti i percorsi di studio della chimica, oltre a fornire basi accessibili che pos-
sano servire nel futuro di ciascuno studente. In questo percorso abbiamo cercato 
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di far trasparire il senso chimico e fisico delle proprietà della materia e delle sue 
trasformazioni prima di mostrare, eventualmente, le equazioni corrispondenti. 
Pensiamo che il risultato sia una migliore comprensibilità di alcuni argomenti, tra 
cui la già citata termodinamica, la cinetica e i vari modelli del legame covalente. 

Pensiamo infine che questo impianto e gli approfondimenti potrebbero esse-
re apprezzati anche dai docenti, e soprattutto dagli studenti, dei corsi di laurea 
in Fisica, i quali potrebbero cominciare a considerare la chimica (che poi non 
incontreranno più nel loro cursus studiorum) un po’ meno come alchimia, da 
dimenticare il prima possibile, e un po’ più come una figlia legittima – e non in-
degna – della fisica, che si manifesterà loro in molte occasioni nel proseguimento 
della loro formazione.  

Come sempre ci siamo attenuti alle convenzioni aggiornate dell’International 
Union of Pure and Applied Chemistry (IUPAC) e alle nuove unità di misura del 
Sistema Internazionale, che sono entrate in vigore ufficialmente il 20 maggio 2019: 
per esempio, abbiamo adottato il termine IUPAC “concentrazione di quantità di 
sostanza” al posto di “concentrazione molare” o, peggio, di “molarità”. In questo 
spirito abbiamo anche scoraggiato l’utilizzo dell’“equivalente” e della “concen-
trazione normale”, dismessi dalla IUPAC, segnando come “saltabili” i paragrafi 
in cui vengono definiti o richiamati. Nei (pochi) casi in cui le definizioni IUPAC 
non siano perfettamente consistenti con il sistema SI, abbiamo cercato di rendere 
chiare le inconsistenze e di fornire una motivazione per preferire una o l’altra 
interpretazione. Il 2019 è stato anche l’anno internazionale della tabella periodica, 
nel centocinquantesimo anniversario della pubblicazione della tabella di Dmitrij 
Mendeleev: solo qualche anno fa la tabella periodica ha anche raggiunto il suo 
apice “estetico”, con il completamento del settimo periodo. Abbiamo dunque 
approfittato per inserire una lettura sulla storia della tabella periodica. Ci sembra 
utile ricordare che questo libro, così come anche gli altri due della trilogia, può 
essere utilmente accompagnato dalla nuova edizione del libro “Stechiometria” 
degli stessi autori. La scelta di seguire le raccomandazioni di SI e IUPAC, e anche 
il tipo di approccio didattico, sono gli stessi e siamo quindi convinti che questo 
abbinamento faciliti gli studenti nell’apprendimento delle basi teoriche e delle 
applicazioni pratiche della chimica.

Seguendo la tradizione dei nostri testi e, in generale, della tradizione mitteleu-
ropea, che non abbraccia l’empirismo dei testi anglosassoni, si è scelto di presen-
tare subito lo stato attuale delle teorie piuttosto che arrivarvi attraverso esempi 
e controesempi. Notiamo con piacere che anche in alcuni nuovi testi di chimica 
nordamericani c’è un certo ritorno a questo approccio. Alla fine, il libro rimane 
snello, con un numero di pagine pari alla metà di quello dei testi anglosassoni che 
vengono spesso sperimentati – e altrettanto spesso abbandonati – dai docenti di 
chimica nel nostro ordinamento universitario.

Gli autori*
Firenze, giugno 2022

*Fra gli autori compare un nuovo nome: Enrico Ravera, già coautore della nuova 
edizione di Stechiometria. La collaborazione di colleghi più giovani è stata ed è 
una consuetudine consolidata dei nostri testi, e ora E.R. ha l’onere e l’onore di 
continuare questa tradizione.
*L’amico e collega Ivano Bertini non è più tra noi da dieci anni, ma il suo nome 
compare tuttora fra gli autori di questo libro come doveroso riconoscimento per il 
suo contributo all’impostazione di tutti i libri che si sono succeduti dal 1978 in poi.
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2
C A P I T O L O

Il modello elettronico 
degli atomi e le proprietà 
periodiche

 2.1  Introduzione ai concetti della meccanica quantistica
L’elettrone è una particella dotata di massa e di carica negativa. Con questa assun-
zione, e in base alle leggi della fisica classica, è impossibile spiegare la presenza di 
un elettrone nelle vicinanze di un nucleo positivo (par. 1.2.1). Le due particelle, 
infatti, avendo carica opposta, dovrebbero attrarsi, con conseguente collasso del-
l’atomo. Né vale la spiegazione secondo cui, in analogia con il sistema solare, la 
rotazione dell’elettrone intorno al nucleo su orbite circolari o ellittiche origina una 
forza centrifuga tale da controbilanciare la forza di attrazione fra cariche opposte. 
Infatti, una particella carica in movimento circolare emette energia sotto forma 
di radiazione elettromagnetica e, per il principio di conservazione dell’energia, 
l’elettrone dovrebbe continuare a perdere energia fino a cadere sul nucleo.

Nessun modello basato sulla fisica classica, pertanto, è capace di spiegare l’esi-
stenza dell’atomo e di prevedere i risultati sperimentali. Occorre quindi un model-
lo fisico differente basato su principi e postulati diversi da quelli classici. Sarà qui 
accennato ai principi della nuova teoria – la meccanica quantistica – riducendo 
al minimo le implicazioni matematiche.

Il “paradosso” è solamente  
un conflitto tra la realtà  
e quello che ti aspetti  
“debba essere” la realtà

R. P. Feynman (1918-1988),  
fisico americano
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Gli aspetti fondanti della meccanica quantistica sono: a) l’energia è emessa e 
assorbita in pacchetti discreti chiamati quanti; b) non è possibile determinare 
contemporaneamente posizione e quantità di moto di un oggetto microscopico.

2.1.1  �La radiazione elettromagnetica
La luce è una porzione ristretta della cosiddetta radiazione elettromagnetica, a 
cui l’occhio umano è sensibile (luce visibile). La radiazione elettromagnetica 
si propaga in ogni direzione in linea retta con una velocità di 2,9979 · 108  m  s−1 
nel vuoto. Il valore della velocità della luce nel vuoto è una costante universale 
indicata con c.

 Data una direzione di propagazione, esistono ortogonali a essa e ortogonali 
fra di loro, un campo elettrico e un campo magnetico. I moduli dei vettori campo 
elettrico e campo magnetico seguono andamenti sinusoidali in fase l’uno rispetto 
all’altro (figura 2.1).

Il numero di volte in cui il vettore campo elettrico (o il vettore campo magne-
tico) assume l’intero ciclo di valori in un’unità di tempo si chiama frequenza, ν. 
La sua unità di misura è s−1 (il sistema SI definisce anche l’hertz (Hz) come unità 
di frequenza, 1 Hz ≡ 1 s−1). La lunghezza nella quale il vettore campo elettrico 
assume un intero ciclo di valori è la lunghezza d’onda, λ. Il prodotto λ (m) · ν (s−1) 
è uguale a c (m  s−1), dove, come si è anticipato, c è la velocità della luce:

	 λν = c	 (2.1)

Le lunghezze d’onda delle radiazioni elettromagnetiche variano da valori dell’or-
dine di 10−16 m fino a valori dell’ordine di 106 m.

L’ampiezza dell’onda è il massimo valore assunto dal campo elettrico o dal 
campo magnetico. L’intensità della radiazione è proporzionale al quadrato 
dell’ampiezza delle onde elettrica o magnetica.

Nella figura 2.2 è riportata una porzione dei diversi tipi di radiazione elettro-
magnetica con le denominazioni che essa assume nei vari intervalli di lunghezza 
d’onda. L’occhio umano è sensibile solo a radiazioni comprese nell’intervallo 
4 ÷ 8 · 10−7 m.

Si noti che l’equazione 2.1 indica che lunghezza d’onda e frequenza di una 
radiazione sono inversamente proporzionali attraverso la costante di proporzio-

La velocità della luce nel 
vuoto è uguale a:

c = 2,9979 · 108 m s−1

Direzione di 
propagazione

Ampiezza

Campo elettrico E

Campo magnetico H

x

y

z

Lunghezza d’onda λ

FIGURA 2.1  Onda elettromagnetica polarizzata in un piano che si propaga lungo la direzione x  
in un dato istante. Il campo elettrico E oscilla sul piano xy e il campo magnetico H sul piano xz. 
Sono indicate l’ampiezza e la lunghezza d’onda elettrica o magnetica.
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nalità c. In altri termini, dato che tutte le radiazioni elettromagnetiche si propa-
gano alla velocità c, se una radiazione ha una frequenza doppia di un’altra la sua 
lunghezza d’onda sarà la metà di quella dell’altra. 

Se si immagina un esperimento (impossibile) in cui si osservasse una radia-
zione elettromagnetica “passare” di fronte a noi, si vedrebbe un susseguirsi di 
onde di campo elettrico (o magnetico) passarci davanti con una frequenza tanto 
maggiore quanto minore è la lunghezza d’onda. Spesso la radiazione è emessa 
in intervalli finiti di tempo, dando luogo a “pacchetti” di radiazione elettroma-
gnetica con una certa lunghezza nella direzione di propagazione che sono chia-
mati pacchetti d’onda o treni d’onda. Il richiamo al treno aiuta a visualizzare il 
fenomeno. Infatti, se si immaginano due treni che viaggino alla stessa velocità, 
un treno merci (con vagoni corti) e un treno passeggeri (con vagoni lunghi), un 
osservatore che li vedesse passare e annotasse la frequenza con cui passano i va-
goni misurerebbe una frequenza maggiore per il treno merci (lunghezza d’onda 
più corta) e una frequenza minore per il treno passeggeri (lunghezza d’onda più 
lunga). Un treno d’onda di luce visibile con, per esempio, una lunghezza di un 
metro contiene circa un milione di vagoni (cioè oscillazioni dei campi elettrico 
e magnetico). Il suo passaggio davanti a un osservatore immaginario durerebbe 
circa un nanosecondo.

Una comune sorgente luminosa, come per esempio una lampadina, emette 
moltissimi treni d’onda nell’unità di tempo. In genere i vettori campo elettrico e 
campo magnetico associati a ciascun treno oscillano indipendentemente gli uni 
dagli altri in tutti gli infiniti piani, ortogonali fra loro, passanti per la direzione di 
propagazione. Si possono però ottenere fasci di luce polarizzata linearmente, in 
cui i campi elettrici (e, rispettivamente, magnetici) dei vari treni d’onda oscillano 
tutti sullo stesso piano.

Normalmente i pacchetti d’onda sono emessi in modo non coerente, ovvero i 
loro campi elettrico e magnetico oscillano con fasi diverse e quindi danno luogo 
a interferenza distruttiva. A causa di questo la radiazione perde di intensità man 
mano che si propaga. Quando invece i pacchetti d’onda di una radiazione mono-
cromatica sono emessi in modo coerente, la radiazione si propaga (idealmente) 
senza perdita di intensità (Lettura 2.L3).
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FIGURA 2.2  Porzione dello spettro delle radiazioni elettromagnetiche e ingrandimento dello spettro della luce bianca (spettro visibile).
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Quando un fascio di radiazione elettromagnetica è costituito da pacchetti aventi 
tutti la stessa frequenza, la radiazione è detta monocromatica; quando è costi-
tuita da pacchetti con frequenze diverse, la radiazione è detta policromatica1. La 
somma di tutte le radiazioni elettromagnetiche fino alla regione visibile (com-
presa) costituisce la “luce bianca”. Un esempio di luce bianca è la luce del Sole 
(Lettura 2.L2).

Le radiazioni di differente lunghezza d’onda facenti parte, per esempio, di uno 
stesso fascio di luce visibile possono essere separate per diffrazione. L’insieme 
delle radiazioni monocromatiche ottenute separando un fascio si chiama spet-
tro. Lo spettro delle varie radiazioni nella regione visibile, lo spettro visibile, è 
mostrato nella figura 2.3.

2.1.2  �La quantizzazione dell’energia
Come si vedrà nei prossimi paragrafi, un qualunque sistema fisico su scala atomica 
o subatomica, come per esempio un elettrone di un atomo, non può assumere 
qualsiasi valore di energia, ma solo certi valori permessi. Per poter passare da uno 
stato energetico E1 a un altro stato a energia più alta, E2, al sistema deve essere 
fornita una quantità di energia pari alla differenza E2 – E1. Un metodo efficace 
per fornire questa energia al sistema è quello di colpirlo con una radiazione elet-
tromagnetica di frequenza ν tale che

	 E = hν          con          E = E2 − E1

dove h è la costante di Planck e vale 6,62 · 10−34 J  s. Se il sistema è nello stato E1 
questo assorbirà la radiazione e passerà allo stato eccitato E2 (assorbimento). 
Successivamente, il sistema può tornare allo stato E1 emettendo un pacchetto 
di radiazione elettromagnetica della stessa energia di quello che lo ha colpito 
(emissione spontanea). L’energia di un singolo salto è l’energia di un quanto 

Rosso

Arancione

Giallo

Verde

Blu

Violetto

λ (cm)

7 × 10–5

6 × 10–5

5 × 10–5

4 × 10–5

La costante di Planck è un 
numero esatto e vale

h = 6,62 · 10–34 J s

FIGURA 2.3  Diffrazione della 
luce visibile da parte di un 
prisma e spettro della luce.

1 Per il principio di indeterminazione (par. 2.1.3) un singolo evento di emissione di un pacchetto d’onda 
limitato nel tempo ha una certa indeterminazione nell’energia, quindi nella frequenza. Un singolo pac-
chetto d’onda è solo approssimativamente monocromatico, ed è tanto più monocromatico quanto più 
dura la sua emissione.
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Il legame covalente

 3.1  Il legame chimico
Finora si sono prese in considerazione le proprietà degli atomi quando sono 
isolati, cioè liberi da ogni interazione con altri atomi sia della stessa specie sia di 
altre specie. Il caso di gran lunga più comune, tuttavia, è quello in cui gli atomi 
sono legati ad altri atomi formando aggregati più o meno estesi che, insieme, co-
stituiscono poi le sostanze, elementari o composte. Il numero di atomi in questi 
aggregati varia da due soltanto, come nelle molecole H2, O2, HCl, fino a un numero 
pressoché infinito, come in molte sostanze solide cristalline, in cui le interazioni 
tra ogni atomo e i suoi vicini si ripetono per tutto il cristallo (par. 7.1).

Infatti, con la parziale eccezione dei gas nobili, tutti gli elementi della tabella 
periodica hanno una tendenza più o meno marcata a combinarsi fra loro. Questa 
tendenza, che verrà descritta in dettaglio sia in questo capitolo sia nei capitoli 
dal 4–6 e 9, si rifà a un unico principio: il principio di minima energia. Come 
la configurazione elettronica di ciascun elemento descrive la corrispondente si-
tuazione di minima energia per un atomo isolato di quell’elemento, quando gli 
atomi non sono isolati la situazione di minima energia si raggiunge quando gli 
atomi sono legati fra loro. In altri termini, un sistema costituito per esempio da 

 ��Il modello e le proprietà 
dello stato solido
paragrafo 7.1
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due atomi di idrogeno isolati evolve spontaneamente verso una situazione in cui 
i due atomi sono legati fra loro.

Sono stati proposti in successione vari modelli atti a rappresentare il legame 
nei suoi diversi aspetti e a interpretarne le proprietà quali la forza, la distanza fra 
gli atomi ecc. Dalla scelta del modello dipende il linguaggio usato per descrivere 
le caratteristiche del legame e la sua stessa denominazione. Secondo i casi, si parla 
di legame covalente, legame ionico, legame di coordinazione, legame a ponte di 
idrogeno, interazioni di Van der Waals, legame metallico: in questo capitolo sarà 
trattato il legame covalente, mentre si tratterà nel dettaglio il legame metallico 
nel capitolo 4, il legame ionico nel capitolo 5, i legami più deboli nel capitolo 6 
e il legame di coordinazione nel paragrafo 9.5.

3.1.1  �Il legame covalente nelle molecole biatomiche
L’intuizione che ha portato a una corretta impostazione del problema del legame 
chimico è stata quella di far dipendere il legame chimico dalla configurazione 
elettronica esterna degli atomi. Già nel 1916 Gilbert N. Lewis propose che la 
formazione di un legame chimico avvenisse attraverso la compartecipazione di 
due elettroni da parte di due atomi, uno per ciascun atomo.

Quando due atomi si avvicinano, si ha la repulsione fra le cariche negative degli 
elettroni dei due atomi e quella tra le cariche positive dei nuclei. Contempora-
neamente, il nucleo di un atomo attrae gli elettroni dell’altro atomo e viceversa 
(figura 3.1). Affinché i due atomi siano legati, occorre che, a una certa distanza, 
l’attrazione sia maggiore della repulsione; occorre cioè che l’energia complessiva 
dei due atomi A e B, quando sono legati in una molecola AB, sia minore di quella 
dei due atomi separati, supponendo una distanza infinita tra loro. È possibile che 
questo accada se si ipotizza che alcuni elettroni dei due atomi si concentrino nella 
regione di spazio internucleare, in modo da frapporsi alle cariche positive dei due 
nuclei e minimizzare l’energia di repulsione elettrostatica.

Quando questa situazione si verifica, si ha la formazione di un legame fra i 
due atomi.

Consideriamo per il momento il caso di due atomi di un gas nobile, ad esempio 
il neon. Il loro strato elettronico esterno è completo: dal momento che il principio 
di Pauli esclude che un ulteriore elettrone possa entrare nella stessa regione di spa-
zio definita dai quattro orbitali già occupati da otto elettroni di un atomo di neon, 
non è possibile che aumenti la densità elettronica nella regione internucleare. I due 
atomi sono quasi impenetrabili e, in prima approssimazione, potranno solamente 
respingersi (si veda tuttavia il capitolo 6 per maggiori approfondimenti).

Consideriamo adesso una coppia di atomi del gruppo immediatamente pre-
cedente, ovvero una coppia di atomi di fluoro: lo strato elettronico esterno di 

Interazione repulsiva Interazione attrattiva
FIGURA 3.1  Interazioni 
attrattive e repulsive tra due 
atomi di idrogeno.
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ogni atomo di fluoro ha sette elettroni, quindi nella regione di spazio definita 
dai quattro orbitali è possibile aggiungere ancora un altro elettrone1. Anche in 
questo caso si può prevedere che, per ogni distanza considerata, gli elettroni di un 
atomo risentiranno del potenziale elettrostatico attrattivo del nucleo dell’altro in 
modo più o meno intenso. Però, al contrario dei due atomi di neon, un elettrone 
di un atomo e uno dell’altro non possiederannogli stessi numeri quantici, quindi 
potranno occupare la stessa regione di spazio, mettendosi a spin antiparallelo, 
per soddisfare il principio di minima energia.

Dall’attrazione di entrambi i nuclei su questa coppia di elettroni consegue un 
aumento della densità elettronica nella regione internucleare, che possiamo imma-
ginare come l’aumento, per quella coppia di elettroni, della probabilità di trovarsi in 
mezzo ai due nuclei piuttosto che altrove. L’aumento della densità elettronica nella 
zona compresa fra i due nuclei ha la conseguenza che i termini attrattivi aumentano 
e quelli repulsivi diminuiscono, e quindi i due atomi si possono avvicinare. Se si 
avvicinano troppo, la repulsione fra i due nuclei (e anche fra gli eventuali elettroni 
interni dei due atomi) diventa preponderante, e l’energia del sistema aumenta 
rapidamente (figura 3.2). Esiste perciò un valore di distanza internucleare per il 
quale si ottiene il minimo di energia; i due atomi sono vincolati a stare a questa 
distanza, cioè risultano legati: questa situazione prende il nome di legame covalente 
e la distanza tra i due atomi è definita come distanza di legame.

 3.2  �Il legame chimico secondo il metodo  
dell’orbitale molecolare

Un modello che possa spiegare il legame covalente deve riflettere la sua natura 
quantomeccanica, in analogia con quella dell’elettrone. Un metodo molto utile e 
vantaggioso per calcolare e quindi descrivere la densità elettronica nelle molecole 

1 Dal momento che si tratta di due atomi uguali, con gli stessi valori delle proprietà periodiche, è intuitivo 
che nessuno dei due atomi possa prevalere e strappare un elettrone dallo strato elettronico esterno dell’al-
tro: l’acquisto di un elettrone da parte di uno dei due atomi di fluoro porta a una diminuzione di energia 
(affinità elettronica), ma questa non può bilanciare il grande aumento di energia associato alla perdita di 
un elettrone (energia di prima ionizzazione) da parte dell’altro atomo (cfr. il capitolo precedente).
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FIGURA 3.2  Energia di interazione tra due atomi di neon (rosso) e di fluoro (verde). 
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è il modello dell’orbitale molecolare: si estende il concetto di struttura elettronica 
degli atomi, postulando che anche le molecole abbiano una struttura elettronica 
basata sugli stessi principi e regole (principio di minima energia, principio di 
Pauli, regola di Hund), ma che abbiano un diverso potenziale elettrostatico, cau-
sato dalla presenza di più di un nucleo. Il riempimento elettronico degli orbitali 
molecolari si esegue con la stessa procedura dell’Aufbau: questo metodo permette 
di calcolare densità elettronica, distanze di legame, energie e ordine di legame. Il 
limite di questo metodo, dal punto di vista didattico, è che l’orbitale molecolare 
sia difficilmente rappresentabile con schemi grafici quando si trattano molecole 
appena più complesse di quelle biatomiche. 

Secondo il metodo dell’orbitale molecolare esistono per una molecola tanti 
orbitali molecolari quanti sono gli orbitali degli atomi che la compongono. Per 
calcolare quanti e quali orbitali contengono elettroni è sufficiente considerare un 
numero di orbitali molecolari uguale al numero complessivo di orbitali atomici 
di valenza degli atomi che compongono la molecola: gli elettroni esterni dei vari 
atomi occupano gli orbitali molecolari appena formati, che risultano dalla sovrap-
posizione degli orbitali atomici degli atomi della molecola. Dato che gli orbitali 
sono funzioni matematiche, sovrapporre due orbitali vuol dire ottenere due nuove 
funzioni che sono combinazioni lineari (somme o differenze) di quelle di partenza. 
Resta naturalmente il principio che ogni orbitale molecolare deve essere ortogonale 
agli altri, e normalizzato in modo che la densità elettronica della molecola (ossia 
la somma dei quadrati di tutte le funzioni d’onda) coincida esattamente con il 
numero degli elettroni della molecola. Infine, gli orbitali molecolari che derivano 
dalla sovrapposizione degli orbitali esterni degli atomi non saranno centrati su un 
singolo atomo ma si estenderanno su almeno due atomi nella molecola.

3.2.1  �Molecole e ioni biatomici del primo periodo
Per illustrare il concetto di orbitale molecolare nei suoi elementi essenziali e, in 
particolare, l’idea di sovrapposizione degli orbitali atomici, è istruttivo conside-
rare molecole e ioni del primo periodo, idrogeno ed elio, in quanto formati da 
atomi che hanno a disposizione un solo orbitale (1s). Come per gli atomi isolati, 
risolvendo l’equazione di Schrödinger, si ottengono le funzioni d’onda del sistema 
che in questo caso sono orbitali molecolari. L’unica differenza rispetto agli atomi 
di idrogeno ed elio isolati è che nell’hamiltoniano l’energia potenziale del sistema 
non è più descritta dal potenziale attrattivo di un solo nucleo, ma da quello di 
due nuclei posti alla distanza di legame r. Le autofunzioni dell’hamiltoniano della 
molecola, ĤM, sono quindi diverse dalle autofunzioni dell’hamiltoniano atomico, 
ĤA. Secondo il metodo dell’orbitale molecolare gli orbitali si possono ottenere 
come combinazioni lineari degli orbitali atomici. Partendo da due orbitali atomici 
1s dei due atomi isolati, si ottengono due orbitali molecolari: uno, descritto dalla 
funzione 1 2

1 1
2 2Lψ ψ ψ� �  è l’orbitale molecolare di legame e si indica con σ; 

l’altro, descritto dalla funzione 1 2
1 1
2 2Aψ ψ ψ� �  è l’orbitale molecolare di 

antilegame e si indica con σ*.2

2 L’equazione di Schrödinger per gli atomi ha soluzioni esatte solo quando il sistema contiene un solo elet-
trone, quindi solo nel caso dell’atomo di idrogeno; per tutti gli altri atomi si applicano correzioni per tenere 
conto delle interazioni fra gli elettroni. Tuttavia, le funzioni d’onda atomiche non cambiano di molto la 
loro forma: allo stesso modo, l’equazione di Schrödinger per una molecola ha soluzioni esatte solo quando 
il sistema contiene un solo elettrone, ma la forma delle funzioni ψL e ψA è una buona approssimazione 
anche in presenza di due elettroni come nella molecola di H2.
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C A P I T O L O

Le interazioni di  
van der Waals e il legame 
a ponte di idrogeno

 6.1  Le interazioni di van der Waals
6.1.1  �Il modello dell’interazione per dispersione
Le sostanze allo stato elementare iodio, fosforo, zolfo sono molecole discrete di 
formula rispettivamente I2, P4, S8. Come abbiamo visto nel capitolo 3, gli atomi 
all’interno di queste molecole sono legati fra loro da legami covalenti, che sono in 
numero tale da far raggiungere a tutti gli atomi la configurazione elettronica del gas 
nobile seguente nel loro periodo (ottetto); di conseguenza, la formazione di ulteriori 
legami non dovrebbe essere possibile. Poiché però queste sostanze sono solide a 
condizioni ambiente (298 K e 1,013 · 105 Pa, figura 6.1), devono esistere delle inte-
razioni di una certa entità che tengano legate le molecole le une alle altre (par. 1.6.2). 

Fluoro, cloro, idrogeno, ossigeno, azoto e gas nobili sono anch’essi costituiti 
da molecole discrete (F2, Cl2, O2, N2, H2, CO2 ecc.) e sono gassosi a temperatura 
ambiente, eppure anche queste sostanze diventano solide a temperatura sufficien-

 �Stati di aggregazione 
della materia
paragrafo 1.6.2

a) b) c)

FIGURA 6.1  (a) I2; (b) S8; (c) P4 allo stato solido.
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temente bassa. Devono quindi esistere delle forze di coesione intermolecolare, 
più o meno rilevanti a seconda dei casi, che tengono unite le molecole allo stato 
solido e che non sono riconducibili ai modelli del legame covalente o ionico. Que-
ste forze possono essere spiegate da un modello di interazione fra dipoli elettrici 
momentanei reciprocamente indotti1. 

Un atomo gassoso e isolato non dovrebbe possedere un momento di dipolo 
elettrico. Infatti, benché in un atomo esistano cariche positive (il nucleo) e cariche 
negative (gli elettroni), questi ultimi circondano il nucleo in modo simmetrico 
(si ricordi il cap. 2), cosicché il baricentro delle cariche negative degli elettroni 
coincide con il baricentro di quelle positive, cioè il nucleo. Tuttavia, gli elettroni 
si muovono intorno al nucleo, e si può immaginare che in un atomo isolato si 
generino dei dipoli momentanei, ovvero che il baricentro delle cariche negative 
non sempre coincida con il nucleo (figura 6.2). 

Poiché la direzione e l’intensità di questi dipoli è casuale, la loro media nel 
tempo è nulla. Però, se invece di un atomo isolato si prendono in considerazione 
due o più atomi (per esempio di elio) vicini gli uni agli altri, si può prevedere 
che i moti degli elettroni non siano del tutto indipendenti, ma che un dipolo 
momentaneo in un atomo influenzi la direzione di quello degli atomi adiacenti, 
cosicché gli elettroni dei vari atomi si muovano in modo coordinato (figura 6.3). 

Come risultato si formano dei dipoli momentanei orientati con la parte positiva 
di un dipolo vicina alla parte negativa di un altro dipolo. Anche questi dipoli in 
media sono nulli, perché la loro direzione varia nel tempo; tuttavia, dato che fra 
loro sono sempre orientati testa-coda, la media delle interazioni non sarà zero ma 
ci sarà sempre una debole interazione di tipo attrattivo. Le forze di interazione 
fra i dipoli momentanei degli atomi sono chiamate forze di dispersione o forze 
di London. L’energia potenziale risultante da questa interazione è data da
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FIGURA 6.2  Il moto degli 
elettroni intorno al nucleo (per 
esempio in un atomo di elio) 
genera dei dipoli istantanei 
che cambiano continuamente 
direzione e intensità e che nel 
tempo si mediano a zero.

FIGURA 6.3  Induzione 
reciproca di dipoli elettrici in 
due atomi di elio vicini.
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1 Sono detti anche dipoli istantanei. Il termine non è particolarmente appropriato perché le interazioni 
elettromagnetiche sono mediate da fotoni, e i fotoni si propagano alla velocità della luce, che è altissima 
ma non infinita.

Il termine A B
A B

A B)
3
2 (

I I
I I

α α�
�

 

prende il nome di Costante 
di Hamaker e può essere 
indicata con la lettera A.
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FIGURA 6.4  Distribuzione 
della carica elettrica in un 
atomo isolato (a) e in un atomo 
polarizzato da un campo 
elettrico esterno (b).

I DIPOLI
Un dipolo elettrico è costituito da due cariche uguali ma 
di segno opposto, separate da una distanza d. Si definisce 
momento del dipolo elettrico, μ, un vettore il cui verso è 
diretto dalla carica positiva a quella negativa e il cui mo-
dulo è dato dal prodotto della carica Q per la distanza d 
(figura 1). In fisica si usa la convenzione opposta, con il 
vettore μ che va dalla carica negativa a quella positiva.

L’unità di misura del momento dipolare è coulomb 
per metro. Nella letteratura chimica è comunemente 
usata un’unità di misura convenzionale, il debye, D. Due 
cariche elettriche uguali a quella dell’elettrone e di se-
gno opposto collocate alla distanza di 100 pm hanno 
μ = 1,6 × 10−19 · 10−10 = 1,6 × 10−29 C m = 4,8 D. Pertanto, 
1 D = 3,336 · 10−30 C m.

L’energia potenziale elettrostatica (U) di un dipolo di 
momento μ in un campo elettrico (E) è data da U = −μ · E. 
Un dipolo inserito all’interno di un condensatore si di-
spone con la carica negativa verso la piastra positiva e 
con la carica positiva verso la piastra negativa (figura 2).

FIGURA 2  Orientazione di molecole polari in un campo 
elettrico. Un modo per generare un campo elettrico 
con linee di campo parallele è quello di utilizzare un 
condensatore.

vettore μ

dipolo elettrico

a)

b)

FIGURA 1  Il vettore momento di dipolo elettrico μ 
associato a un oggetto contenente cariche di segno opposto 
(a) si presenta come una freccia orientata dalla carica 
positiva a quella negativa (b).

IA e IB sono le energie di ionizzazione degli atomi o delle molecole2 coinvolte, r è la 
distanza fra i baricentri delle masse delle molecole e α la loro polarizzabilità, ossia 
la facilità con cui si può deformare la distribuzione degli elettroni nella molecola, 
separando il baricentro delle cariche positive da quello delle cariche negative in 
presenza di un campo elettrico (vedi Box I dipoli).

Per definire la polarizzabilità di un atomo è conveniente riferirsi alla figura 6.4. 
Quando un oggetto contenente cariche positive e negative è posto in un campo 
elettrico di modulo E, per esempio fra le piastre di un condensatore, l’oggetto si 
deforma in maniera tale che il baricentro delle cariche negative non coincide più 
con quello delle cariche positive. Se si prende in considerazione un atomo isolato, 
che quindi non ha un momento di dipolo, il campo elettrico genera su di esso un di-
polo indotto, che permane finché permane il campo elettrico. Il momento di dipolo 

2 Analogamente all’energia di ionizzazione di un atomo, l’energia di ionizzazione di una molecola è definita 
come l’energia necessaria per togliere un elettrone a una molecola gassosa.

a) b)
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APPROFONDIMENTI  

 6.A1  Il modello fisico delle interazioni di van der Waals
In questo approfondimento, vedremo come si arriva alle espressioni 6.1, 6.2 e 
6.3 per le forze di dispersione, di orientazione e di induzione che, come abbiamo 
visto, dipendono tutte da 1/r6, dove r è la distanza fra i baricentri dei due dipoli 
elettrici interagenti.

Per cominciare ricordiamo la dipendenza dalla distanza dell’energia di intera-
zione tra due cariche (figura 6.18). Le energie di interazione per queste quattro 
situazioni sono date dalla legge di Coulomb (eq. 5.1) e in questo caso valgono: 

pot C
1E k
r

�  per le due interazioni repulsive A e B, e  pot C
1E k
r

� �  per le due inte-

razioni attrattive C e D.

FIGURA 6.18  Coppie di cariche di valore assoluto e, di segno uguale od opposto, poste a una distanza r nel vuoto.

r

A

r

B

r

C

r

D

FIGURA 6.19  Una carica di 
valore assoluto e, di segno 
positivo, posta a distanza r 
da un dipolo formato da due 
cariche dello stesso valore 
assoluto e di segno opposto 
poste a una distanza δ.

r δ

Se sostituiamo un dipolo a una delle due cariche (figura 6.19) avremo per ciascuna 
situazione due termini, uno attrattivo e uno repulsivo, che seguono entrambi la 
legge di Coulomb

	
pot C

1 1
δ δ
2 2

E k
r r

� ��� ��
� �� �
� �

Per semplicità, ma senza perdita di generalità, ci riferiamo al caso in cui le cariche 
che formano il dipolo sono allineate con la carica iniziale.

Dall’espressione precedente, con un semplice passaggio algebrico si ottiene

	  
pot C C 2 2

1 1 δ
δ δ

δ /42 2
E k k

r r r

� � �� ��� �� � � �� �� � �� �� �

e, nel limite che r sia molto più grande di δ,

	  
pot C C2 2 2

δ δ~
δ /4

E k k
r r

�� � � �� �� � � ��� � � �

dove il segno dipende dalla posizione relativa delle due cariche che formano il 
dipolo.

Ricapitolando, l’energia di interazione fra due cariche dipende da 1/r, mentre 
l’energia di interazione fra una carica e un dipolo dipende da 1/r2.

Vediamo ora che cosa succede quando invece di una carica e un dipolo abbia-
mo due dipoli che interagiscono fra di loro. Anche in questo caso si può, sempre 
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per semplicità, considerare solo le due orientazioni estreme (figura 6.20, si veda 
anche fig. 6.7).7

Consideriamo le due orientazioni testa-coda, attrattive, e le due interazioni te-
sta-testa e coda-coda, repulsive. In ciascuno di questi casi (prendiamo ad esempio 
il caso A) abbiamo quattro interazioni coulombiane.

	  
A C C 2 2

1 1 1 1 2 2
δ δ

δ2 2

rE k kr rr r r r

� � � �� �� � �� �� � �� �� �� �� � �� �� �� �

Quello che accade per r molto maggiore di δ è meno intuitivo che nel caso prece-
dente perché questa espressione tende a zero. Si può però espandere in serie fino 
al secondo ordine, ottenendo

	  k
E E E E

r

2 2
C

A A A A2 3
δ~ δ(0) ( ~

δ
0

2
) )

δ
0 (� �

� � �
� �

Vediamo quindi che si passa da 1
r

 a 2
1
r

 a 3
1
r

. Questa è la situazione di due dipoli che 

siano stabilmente orientati testa-coda come nel solido rappresentato in figura 6.8. 
Come si arriva a 6

1
r

? Bisogna ricordare che quando non siamo allo stato solido 

ma, per esempio, allo stato gassoso i dipoli sono liberi di orientarsi in tutte le po-
sizioni reciproche. Consideriamo per prima cosa le due orientazioni testa-coda e 
testa-testa mostrate in figura 6.20:  i due valori di energia potenziale sono uguali 
in valore assoluto ma di segno opposto e la media aritmetica delle due energie è 
nulla. Per qualunque altra orientazione ne esisterà sempre una uguale e opposta 
come energia (figura 6.21), quindi anche la media fra tutte le orientazioni sarà 
nulla. Tuttavia, per il principio di minima energia, le orientazioni in cui prevale 
il termine attrattivo saranno leggermente più probabili di quelle in cui prevale il 
termine repulsivo. 

Per semplicità consideriamo solamente le due orientazioni testa-coda (A) e 
testa-testa (C) di figura 6.20. Quella attrattiva testa-coda avrà un peso statistico 
leggermente maggiore di quella repulsiva testa-testa. Come vedremo nel capi-
tolo 10, il peso statistico di uno stato dipende dalla sua energia e dalla temperatura.
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A Δ
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E
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7 L’ottenimento dei coefficienti dell’equazione 6.2 è descritto nell’Appendice D.

r δδ r δδ

r δδr δδ

a)

b)

c)

d)

FIGURA 6.20  Interazione 
tra dipoli con orientazione 
testa-coda (a), coda-testa (b), 
testa-testa (c) e coda-coda 
(d). La situazione testa-testa 
e quella coda-coda sono 
energeticamente equivalenti.
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dove ΔE indica la differenza tra le due energie e vale EA – EC = 2EA. Se facciamo 
la media pesata delle energie,

	
B

B

Δ

pot A A C C A Δ
1 

1

E
k T

E
k T

eE n E n E E

e

�

�

�
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�

Di nuovo, per valori piccoli di energia rispetto all’energia termica questa espressio-
ne sarebbe nulla, ma possiamo ricorrere all’espansione in serie dell’esponenziale 
ottenendo

	
2

2 CA
pot A 6

Δ
~

2
kE E

E E
r

� � � � �

Abbiamo ottenuto, mediante manipolazioni relativamente semplici, la dipendenza 
da 6

1
r

 delle interazioni per orientazione (eq. 6.2). Siccome i dipoli possono assume-
re tutte le orientazioni anche quando sono momentanei, le stesse considerazioni 
valgono anche per la dipendenza da 6

1
r

 dell’equazione 6.1 (forze di dispersione) 
e dell’equazione 6.3 (forze di induzione)8.

LETTURE  

 6.L1  L’unione fa la forza
Affrontando l’argomento di questo capitolo, si ha l’impressione che le interazioni 
deboli siano meno “importanti” dei legami forti descritti nei capitoli precedenti. 
Certamente, se confrontate con i legami covalenti o le interazioni elettrostatiche 
degli ioni, sono meno energetiche e possiamo già anticipare (si vedano i capitoli 7 e 
8) che un corpo solido tenuto insieme esclusivamente da legami covalenti (come il 
diamante) sia più duro di uno in cui le molecole siano tenute vicine da interazioni 
deboli (come il fosforo bianco). Tuttavia, la “debolezza” delle interazioni deboli 
offre un significativo vantaggio: se due oggetti (sia microscopici che macroscopici) 
interagiscono attraverso tante interazioni deboli, potranno facilmente modificare 
le loro posizioni relative pur rimanendo in contatto tra di loro, mentre la rottura di 
legami forti, anche a parità di energia, rende più complicato un riarrangiamento. 

ha energia opposta a ha energia opposta a

FIGURA 6.21  Per ogni 
orientazione relativa dei due 
dipoli ne esiste sempre una 
che ha la stessa energia in 
valore assoluto ma segno 
opposto, e che quindi la 
compensa esattamente.

8 Per ottenere l’espressione delle altre due forze si utilizza un procedimento simile, ma si deve tenere conto 
del fatto che o uno o entrambi i dipoli sono momentanei. Lo studente interessato può fare riferimento a testi 
di chimica fisica, in particolare al capitolo 12 di Meccanica Quantistica Molecolare di Atkins e Friedman.
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FIGURA 6.22  Le zampe 
dei gechi sono organizzate 
in diversi livelli di struttura: 
la superficie è attraversata 
da creste, che a loro volta 
sono fatte da setole, le cui 
punte sono estremamente 
ramificate. (Fonte: commons.
wikimedia.org/Douglasy)

9 I gechi non possono aderire a superfici ricoperte di polimeri fluorurati come il teflon.

Un esempio estremamente esplicativo in questo senso è la camminata dei gechi. 
Questi animaletti possono camminare su (più o meno9) qualsiasi superficie, sia 
liscia che scabra, e in qualunque orientazione rispetto alla forza di gravità. 

Negli anni, molti scienziati si sono interrogati sull’origine di questa capacità; la 
risposta sembra essere la conformazione delle zampe del geco, che è tale da mas-
simizzare la superficie di contatto tra la superficie e la zampa stessa, permettendo 
di creare moltissime interazioni deboli (figura 6.22). 

1	 Perché la temperatura di ebollizione di una sostanza 
molecolare, per esempio H2O, dipende dalle forze di 
legame intermolecolari ma non dipende dalla forza 
dei legami covalenti intramolecolari?

2	 Associare alle sostanze: Hg, Br2, NH3, H2O2, le rispet-
tive temperature normali di ebollizione, scegliendole 
fra i valori seguenti (in °C): –33; 58; 158; 375.

3	 Spiegare gli stati di aggregazione, a condizioni am-
biente, delle sostanze seguenti sulla base dei modelli 
di legame appropriati: I2 (solido); SiO2 (solido); HCl 
(gas); HNO3 (liquido).

4	 Spiegare perché le temperature di fusione (–83 °C) 
e di ebollizione (–62 °C) di H2S sono molto minori di 
quelle di H2O.

5	 Perché SO2, sostanza formata da molecole polari, è 
un gas (Teb = −10 °C) mentre P4, formato da molecole 
apolari, è un solido (Tfus = 44 °C)?

6	 Perché le polarizzabilità atomiche aumentano lun-
go un gruppo dall’alto verso il basso e diminuiscono 
lungo un periodo da sinistra verso destra?

7	 C’è una relazione fra polarizzabilità ed energia di pri-
ma ionizzazione di un elemento? E fra polarizzabilità 
di una molecola e il suo peso molecolare?

8	 Perché la temperatura normale di fusione di KNO3 
(338 °C) è molto maggiore di quella di HNO3 (–47 °C)?

9	 Perché la temperatura normale di ebollizione di 
H2SO4 (330 °C) è maggiore di quella di NH3 (–33 °C) 
che, a sua volta, è maggiore di quella di N2 (–210 °C)?

10	 Perché HCl (legame covalente fra H e Cl) è un gas, 
mentre NaCl (legame ionico fra Na+ e Cl–) è un solido?

11	 Polarità e polarizzabilità di una molecola sono sino-
nimi o concetti analoghi?

12	 Sulla base dei rispettivi modelli di legame, spiegare 
gli stati di aggregazione, a condizioni ambiente, delle 
seguenti sostanze: HClO4 (liquido), CO2 (gas), CaH2 
(solido), S8 (solido), H2S (gas).

13	 CH3Br ha momento dipolare e, soprattutto, pola-
rizzabilità maggiori di CH3OH, ma ha temperatura 
di ebollizione molto inferiore, 3,6 °C contro 64,7 °C. 
Come si spiega questa discordanza apparente?
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Con Chimica - struttura, proprietà e trasformazioni della 
materia gli autori intendono far capire come la chimica 
generale sia la porta d’ingresso per tutti gli ulteriori 
sviluppi della chimica, perché fornisce a chi studia le basi 
concettuali per accedervi. 

Capire i fondamenti atomici della chimica aiuta a cogliere 
in profondità le relazioni tra i tipi di legame e le proprietà 
della materia, e prepara il terreno per lo studio delle sue 
trasformazioni, l’aspetto più caratterizzante di questa 
disciplina.

Pertanto gli autori hanno scelto di spiegare ciascun 
argomento a partire dai principi primi e, rispetto ad altri 
testi di chimica generale, questo si presenta con un 
taglio più “fisico” soprattutto nei capitoli sulla struttura 
elettronica degli atomi, sul legame covalente, sugli stati 
di aggregazione della materia, sui passaggi di stato, sulla 
cinetica e sulla termodinamica. A quest’ultima è dedicato 
un unico importante capitolo per dare maggiore unitarietà 
alla trattazione. 

La scelta di esporre fin da subito lo stato attuale delle 
teorie, piuttosto che arrivarvi partendo da esempi e 
controesempi, permette inoltre di mantenere il testo 
comprensibile e snello, senza ridondanze, come in altre 
opere dei medesimi autori, e in generale in linea con la 
tradizione mitteleuropea, che non abbraccia l’empirismo 
dei testi anglosassoni. 
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