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Metalli e non metalli
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raggio atomico minore
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B Valori relativi delle proprieta atomiche in un
periodo



| modelli del legame chimico
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A Legame ionico B Legame covalente C Legame metallico

atomi mare

« Legame ionico: tasferimento di elettroni

Si osserva solitamente tra un metallo e un non metallo

» | egame covalente: condivisione di elettroni.

Si osserva solitamente tra due non metalli.
« Legame metallico: messa in comune di elettroni tra molti atomi

Si osserva tra atomi metallici.



Rappresentazione degli atomi nei legami chimici
Simboli di Lewis



Rappresentazione degli atomi nei legami chimici
Simboli di Lewis

® Rappresentazione degli elettroni di valenza degli atomi

®  Per scrivere il simbolo di Lewis di un elemento dei gruppi principali:
Il simbolo dell’elemento rappresenta il nucleo
* Numero di elettroni di valenza (Numero del Gruppo A corrisponde agli

elettroni di valenza)
« Collocare un punto (un elettrone) sui quattro lati del simbolo dell’elemento.

« Aggiungere punti appaiandoli fino ad utilizzare tutti gli elettroni di valenza.

Esempio:
L’azoto, N, € nel Gruppo 5A (5 elettroni di valenza):

*Ne o0 *Ne 0o +*N: O eN e



Simboli di Lewis per gli elementi dei Periodi 2 e 3

Periodo

1A(1) | 2A@) 3A(13) | 4A(14) | 5A(15) | 6A(16) | 7A(17) | 8A(18)
ns! ns? ns2npl|ns2np2| ns2np3|ns2np*|ns2np®|ns2np®
oLi oBe- oB. .Cl -N. :OC:F:: .
*Na | *Mg- cAl*|*Si*|*P-[sS+|:Cl:]|:Ar:




Simboli di Lewis e legami

' 1A(1) _ 2A(2)

® Per un metallo, il numero totale di punti nel simbolo di
Lewis € il numero di elettroni che 'atomo perde per 2|u | e
formare un catione. | -na | -wg-

® Perun non metallo il numero di punti spaiati € uguale a a5 Taa0a [2a05 Teane) (7407

- numero di elettroni che I'atomo acquista per formare un 22! nsfne? nsfp? nsfnp nsnp®

anione +Be|-Ce[+N-|:0-[tF:
- numero di elettroni che condivide per formare legami so1s|speless|sore
covalenti. —

Regola dell’ottetto: quando gli atomi si legano, essi cedono,
acquistano o condividono elettroni per raggiungere un livello esterno
con 8 (2 per H e Li) elettroni.

® Vi sono eccezioni alla regola dell’ottetto (vedi di seguito)



Il modello del legame ionico



Il modello del legame ionico

® Siforma un legame ionico quando un
metallo trasferisce elettroni a un non metallo
formando ioni che che si uniscono in un
composto solido.

Il numero totale di elettroni perso dal metallo
e uguale al numero di elettroni acquistati dal
non metallo.

atomi




Formazione di Li* e di FF mediante il trasferimento di un elettrone

configurazioni elettroniche

Li 1322sfﬂ##fﬂﬂ;rr_;;ﬁ;‘;;;;;E£;5
diagrammi degli orbitali
L [ + F Y[ 1
1s 2s 2p 1s 2s 2p
TN

simboli di Lewis Li* + °*F:
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Na(s) Br,(l) NaBr(l)

| composti ionici si formano a partire dagli elementi con grande rilascio di
energia

Il processo di formazione di un composto ionico pud essere scomposto nei
diversi contributi energetici che lo compongono applicando la legge di Hess
(la variazione di entalpia complessiva € la somma delle variazioni di entalpia
delle singole reazioni da cui é costituita) — ciclo di Born-Haber



Entalpia reticolare e ciclo di Born-Haber

« L'entalpia reticolare € la variazione di entalpia molare standard AH, (negativa) che

accompagna la formazione di un solido a partire dagli ioni gassosi
(puo essere definita anche come la variazione di entalpia molare standard (positiva) che accompagna la
formazione di un gas di ioni a partire da un reticolo solido)

M+(g) + X'(g) —> I\/IX(S) AH, <0 _ K*(g) + e*(g) + Cl(g)
122
K*g) + e7(g) _355
+2-Cl(g)
————
« L’entalpia reticolare si determina utilizzando 425 K@)+ ClHg)
un C|clq ter.modlr_lamlco_(c_he cqmprgnc_le K(g) + L Cl(g)
I'entalpia di reazione e i diversi stadi di X
formazione del reticolo tra i quali 'energia 89 "
reticolare x = AH)) K(s) + 7 Cl (g)
438
KCI(s) v




Il ciclo di Born—Haber per il fluoruro di litio

A Li*(g) + F(g)
D o
AHthppa 4
Angpa 5 (Eeq diF)
s (Ej1 di Li) L Li*(9)+F{(9)

5 \ 1 ‘ Li(g) + F(g)
s Lig)+3F2(9)  F aHQ a2 (1E diF,)
] L
‘é AHt%ppa 1(AHgtomo diLi)
: 1
|77 Lits) + 3F2(0) AHDopa s
o (AHcr)eticolare di LiF)
AH complessiva
(AH9)




Il ciclo di Born-Haber per NaCl

Energja ——

~——— stabilita

800

640
560
480
400
320

240

{kJ/mole)

160
80

:+ - ~
Na'y te +Cl,

EA =-348.5
IE = 495.4

Na @ FCI o

i N
. Na(g) + C](g)
&= 1 AH, T= 120.9 U coppia ionica = — 450.2
B }
AHpy, =108.4 i Uy=-787.0
AN?!l Nag) +5Cl,
Na* Cl_(g)
: AH; =-410.9
] Il'r:l}r:nlo Ex —3368
Nacl(s) J

I




L’energia reticolare

MAYq tNB™e = AuBhg

® Lenergiareticolare & I'energia necessaria per separare 1 mol di un
solido ionico in ioni gassosi

E’ una misura della forza di un legame ionico.

Legge di Coloumb

Energia elettrostatica oc carica A x carica B

distanza

carica catione x carica anione
raggio catione+ raggio anione

Energia elettrostatica oc

AHo,



Calcolo dell’energia reticolare

® In un composto ionico, I'energia totale U per una mole di solido cristallino
contenente un numero di Avogadro N di ioni € data dalla somma dell’energia di
attrazione (E,) e di repulsione (E,) tra anioni e cationi

®* E. él'energia di attrazione elettrostatica della : D
coppia di ioni M"™ e X" a distanza r determinata AT E S Raid
dalla legge di Coulomb g

* E, Gliioni non sono cariche puntiformi — gli D58 -8
elettroni a distanza ravvicinata esercitano una A
repulsione reciproca D ras |

+7-A2 | aw tawy. w0
U=E, +E, -ANZ'Ze® NB I 50

A7e,r r"

® A € la costante di Madelung A, ¢ indipendente da carica e raggio degli ioni ed &
determinata solo dalla distribuzione geometrica degli ioni nel reticolo

® B e una costante e 6 <n<12

— la forza di attrazione elettrostatica equaglia la forza di repulsione tra gli ioni



® Il minimo dell’energia U, &

I'energia

reticolare e corrisponde alla distanza di

equilibrio tra gli ioni ry:

dU  ANZ'Ze nNB

— = 0
dr dreyr® rn
ANZ*Z e’ 1
U = (1--)
Al n

Equazione di Born-Lande per I'energia reticolare di un composto ionico

®Richiede la conoscenza della struttura cristallina (per determinare la costante

di Madelung A e della distanza interionica r,,.




® L’energia reticolare & infuenzata dal raggio ionico e dalla carica dello ione.

Tendenze periodiche nell’energia reticolare

carica catione x carica anione

ragglo catione+ raggio anione

oc AH°

reticolo

® L’energia reticolare diminuisce all’aumentare del raggio ionico.

¢ L’energia reticolare diminuisce lungo un gruppo del sistema periodico.

® Lenergia reticolare aumenta all’aumentare della carica dello ione.

265/167

________

GROUP
2A(2) 3A(13) 4A(14)
Tmg T Al

‘ 2+ 0 3+
160/72 143/54

Ca
6 2+
197/100

Sr

+¢2+

215/118

b- ¢

222/135

5A(15)

____________________
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Energia reticolare degli alogenuri dei metalli alcalini

1A | [7a8A]
1100 ) m_zk ST e (17) | (18)
LIF (@) (13)| 14| (15| (s H | He
| B|C N | O|F|Ne
3B[48[5B[6B|7B——8B—— 1B [ 2B
si s | Cl|Ar
. (3) | (4) | (5) | (6) | | (8 (9 (10)|(11)[(12)
(76 pm) .
Xe
1000 — -
n

Nat

valore assoluto dell’energia reticolare (kJ/maol)

900 -] (102 pm)
K+
138 pm
800 (138 pm)
Rb*
(152 pm)

700

600 — —Rbl

A

A

0 - (133 pm) (181 pm) (196 pm) (220 pm)




Proprieta dei composti ionici



Proprieta dei composti ionici - Temperature di fusione e di ebollizione

Composto T, C) T.(° C)
CsBr 636 1300
Nal 661 1304
MgCl, 714 1412
KBr 734 1435
CacCl, 782 >1600
NaCl 801 1413
LiF 845 1676
KF 858 1505
MgO 2852 3600

® | composti ionici hanno alte temperature di fusion e di ebollizione



Proprieta dei composti ionici - Conduttivita elettrica e mobilita degli ioni

® | composti ionici allo stato solido non conducono elettricita

® | composti ionici conducono elettricita allo stato fuso o in soluzione

A Composto B Composto C Composto ionico
solido ionico ionico fuso in soluzione acquosa




Fragilita dei composti ionici

® | composti ionici sono duri, rigidi e

fragili

——— ! forza

cariche di stesso
segno si respingono

©; & t:* €

00 0660 ©eneE

©: O¢ ~ - 60: ~C OWeL

00 €60 OLweE
‘€ €




Vaporizzazione di un composto ionico

« Forti attrazioni tra gli ioni

« Formazioni di coppie ioniche in fase vapore



Il modello del legame covalente
Vedi lezioni 12 e 13



Formazione del legame covalente in H,

energia potenziale (kJ/mol)

O, ® @

o ee e o [ R ]

—100

—200

—-300

—400 -
—432=

energia — — energia
rilasciata assorbita
quando si quando si
formaiil rompe
legame il legame
(- energia (+ energia
di legame) di legame)

O

-500

|
74 100
(lunghezza di
legame in Hy)

distanza internucleare (pm)

200




Distribuzione della densita elettronica in H,

elettrone

/?\« attrazione

epulsion
S

——=| lunghezza |<——
di legame

nucleo

Le forze attrattive bilanciano quelle La densita elettronica € maggiore
repulsive alla distanza di legame. vicino ai nuclei e tra essi.



Coppie di legame e coppie solitarie — Formule di Lewis

« Gli atomi condividono elettroni per raggungere un livello elettronico
esterno completo.

« Gli elettroni condivisi si chiamano coppia condivisa o coppia di
legame.

« La coppia condivisa si rappresenta con due puntini o una linea
(simboli di Lewis):

H- H HeH or H-H

* Una coppia di elettroni che si trova nel livello piu esterno ma non
partecipa al legame si chiana coppia solitaria (o coppia non
condivisa o lone pair).

‘Fe F! wmmp ¢FeF: or :F-F:



Proprieta del legame covalente

® Lordine di legame ¢ il numero di coppie condivise da atomi legati.

Un legame semplice € costituito da una coppia di elettroni condivisi e ha
ordine di legame 1.

® L energiadilegame (E,) e I'energia necessaria per vincere I'attrazione
tra | nuclei e gli elettroni condivisi.

Piu forte e il legame, maggiore e I'’energia di legame.

® Lalunghezza di legame ¢ la distanza tra i nuclei degli atomi legati.



Ordine, energia e lunghezza di legame

» Per una data coppia di atomi, piu elevato e l'ordine di legame, piu corto € |l
legame e maggiore € I'energia di legame (legame piu forte)

1A 7A | 8A
(1) (17) | (18)
1 2A 3A | 4A | 5A [ BA |

I (2) (13) | (14) | (15) | (16)

B|(C|N

7

3B | 4B | 5B | 6B | 7B 8B 1B | 2B si
(3 | (4) | (5) | (6) | (7) | (8) (9 (10) (11)](12)

Cl | Ar

1 | Xe

* Lalunghezza di legame aumenta lungo un gruppo e diminuisce lungo un periodo

« L'energia di legame segue 'andamento opposto



1A 7A | BA

| (1) | __lon|ous)
2A 3A[4A[5A[6A

(2) (13) | (14)| (15) | (16) | - _"‘.

Be B|[C| N|O|F | Ne

3B [4B[58[6B| 7B |—e8B—— 1B | 2B

Energie (kJ/mol) e lunghezze di ma .
legame medie (pm) el e e ] a[a]

P| S |Cl|Ar

Se | Br | Kr

Te | | | Xe

Au | Hg Po| At | Rn

EAEAR
AR
3
FHARAR:
E|~|2
@22
e HE
Ele|glz
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Lu

®
e
£
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g
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Q
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3
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g
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Legame Energia Lunghezza Legame Energia Lunghezza Legame Energia Lunghezza Legame Energia Lunghezza

Legami semplici

H—H 432 74 N—H 391 101 Si—H 323 148 S—H 347 134
H—F 565 92 N—N 160 146 Si—Si 226 234 S—S 266 204
H—Cl 427 127 N—P 209 177 Si—O 368 161 S—F 327 158
H—Br 363 141 N—O 201 144 Si—S 226 210 S—Cl 271 201
H—I 295 161 N—F 272 139 Si—F 565 156 S—Br 218 225
N—Cl 200 191 Si—Cl 381 204 S—I ~170 234
C—H 413 109 N—Br 243 214 Si—Br 310 216
C—C 347 154 N—I 159 222 Si—I 234 240 F—F 159 143
C—Si 301 186 F—Cl 193 166
C—N 305 147 O—H 467 96 P—H 320 142 F—Br 212 178
Cc—0 358 143 O—P 351 160 P—Si 213 227 F—I 263 187
C—P 264 187 0—O0 204 148 P—P 200 221 Cl—Cl 243 199
C—S 259 181 O0—S 265 151 P—F 490 156 Cl—Br 215 214
C—F 453 133 O—F 190 142 P—Cl 331 204 Cl—I 208 243
C—Cl 339 177 0—Cl 203 164 P—Br 272 222 Br—Br 193 228
C—Br 276 194 O—Br 234 172 P—I 184 246 Br—I 175 248
C—I 216 213 O0—I 234 194 I—I 151 266
Legami multipli
C=C 614 134 N=N 418 122 C=C 839 121 N=N 945 110
C=N 615 127 N=O 607 120 C=N 891 115 N=O 631 106
C=0 745 123 0O, 498 121 C=0 1070 113

(799 in CO,)




Relazione tra ordine, lunghezza ed energia di legame

Lunghezza di Energia di
Legame Ordine di legame legame media (pm) legame media (kJ/mol)
C—0O 1 143 358
C=0 2 123 745
C=0 3 113 1070
C—C 1 154 347
C=C 2 134 614
C=C 3 121 839
N—N 1 146 160
N=N 2 122 418
N=N 3 110 945




Lunghezza di legame e raggio covalente

Distanza internucleare  Raggio
(lunghezza di legame) covalente

72 om 199 pm
_>143 pm<_ P P 114 pm
o ( }

Fa

100 pm 133 pm




Uso delle energie di legame per calcolare 4H,

! 000000

ATOMI
AH1°= + somma delle E4 AHS = — somma delle E4
T
<
=
I
5
J
A

Q0000000

ROTTURA DEI LEGAMI ATOMI

4E; (C—H) = +1652 kJ
2, (0,) = +996 kJ

AHO (rottura dei legami) = +2684 kJ

FORMAZIONE DEI LEGAMI
2[~E, (C=0)] = —1598 kJ
4[—E, (O—H)] = —1868 kJ

AHO (formazione dei legami) = —3466 kJ

entalpia, H

AH= —818 kJ




Interazioni intramolecolari e interazioni intermolecolari

! | for\ze di legame covalente forti entro le molecole

fase gassosa

fase liquida

forze intermolecolari deboli tra le molecole



Legami nei solidi covalenti reticolari




Elettronegativita e polarita di legame



Elettronegativita e polarita di legame

« Un legame covalente in cui la coppia di elettroni di legame non e
ugualmente condivisa, ma € piu vicina a un atomo che all’altro € un
legame covalente polare

« L'elettronegativita (y) e la capacita relativa di un atomo di attrarre gli
elettroni di legame

« La condivisione non uguale degli elettroni di legame fa si che I'atomo piu
elettronegativo e parzialmente negativo e I'atomo meno elettronegativo e
parzialmente positivo



Elettronegativita (x) € la capacita di un atomo di attirare a sé gli elettroni di legame in una molecola

Elettronegativita - Scala di Pauling

® Scala di elettronegativita ricavata dalle energie di legame
® Scala arbitrariatra 0 e 4 (H ~ 2; F ~ 4)

® Osservazione: i legami tra atomi diversi sono quasi sempre pitl forti di
quanto atteso secondo la forza dei legami degli stessi elementi
coinvolti in legami omopolari

Cl, 242 kJ/mol F, 158 kdJ/mol CIF 255 kJ/mol

® Questa differenza & attribuita ad un contributo ionico che determina la
formazione di un legame eterogeneo piu forte rispetto al valore medio
dei due legami omogenei

A'=Ea—p) — [Eca—a) X E_g)]*/? 5* 5




Cl, 242 kJ/mol F, 158 kJ/mol CIF 255 kJ/mol

® Se il legame fosse completamente covalente I'energia di legame sarebbe la
media delle energia di legame di Cl, e F,

A'=Ecci-r) — [Eci-c) X E(F—F)]l/z

1
[E(Cl—Cl) X E(F—F)]E =242 x 158 = 196 k] /mol

N=Ei_p) — [Ecci—ct) X Eqp—p]*? = 255 Kk]/mol - 196 kJ/mol = 59 kJ/mol

S 0

® La differenza & attribuita ad un contributo ionico al legame

® La differenza di elettronegativita tra Cl e F & la radice quadrata della differenza
tra le energie di legame attribuita al contributo ionico al legame

/i =078
96,5

96,5 kdJ/mol =1eV



La scala di Pauling dell’elettronegativita (y)




Variazione periodica dell’elettronegativita

L'atomo piu elettronegativo e il fluoro

In generale, I'elettronegativita diminuisce lungo un gruppo mentre
Il raggio atomico aumenta

In generale, I'elettronegativita aumenta lungo un periodo mentre il
raggio atomico diminuisce.

| non metalli sono piu elettronegativi dei metalli

>
g

[3ATaA 5A 6A
(13)| (14) | (15) | (16)

B|C N|O
Si

3B [4B[5B[6B |78 f——e8B— 1B 28
@ @6 6|0 @ 10012

$
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¢
2 -|2|aln x5
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Elettronegativita e numero di ossidazione

L'elettronegativita pud essere utilizzata per determinare i numeri di
ossidazione:

« All'atomo piu elettronegativo in un legame sono assegnati tutti gli
elettroni condivisi; al’'atomo meno elettronegativo non ne €
assegnato alcuno.

« A ciascun atomo in un legame sono assegnati tutti i suoi elettroni
non condivisi.

 N.O. = e divalenza - (e condivisi + e non condivisi)



Esempio: H—§|:

Cl € piu elettronegativo di H, percio per Cl:
e valenza =7

e- condivisi =2

e  non condivisi = 6

N.O.=7-(2+6)=-1

H &€ meno elettronegativo di Cl, percio per H:
e valenza =1

e- condivisi = 0 (all shared e~ assigned to Cl)
e” non condivisi =0

N.O.=1-(0+0)=+1



Rappresentazione dei legami polari

« Un legame polare puo essere rappresentato con una freccia polare
orientata verso I’elemento piu elettronegativo.

* Un legame polare puo essere rappresentato anche con i simboli
O+ e 0- che indicano una carica parziale.

5+ O
H—F:




Carattere del legame e
differenza di elettronegativita

Ay CARATTERE IONICO

>1,7 in prevalenza ionico

0,4+1,7 covalente polare

<0,4 in prevalenza covalente

0 covalente apolare

in prevalenza
covalente

| legami covalenti polari sono piu comuni sia dei legami puramente ionici che di quelli puramente covalenti



Percentuale di carattere ionico in funzione di Ay

100

~J
(7]

o))
o

Soglia
arbitraria

carattere ionico percentuale

25 —

COVALENTE




Carattere ionico dei legami chimici ed elettronegativita

carattere ionico percentuale

100

~l
a

a
o

n
)]
|

COVALENTE

o A
a4 17
& (1’5 /g 9 (09 (8 (7

polare

in prevalenza
covalente

0,0

Ay CARATTERE IONICO

>1,7 In prevalenza ionico
0,4+1,7 covalente polare
<0,4 inprevalenza covalente

0 covalente apolare




Cloruri degli elementi del Periodo 3

* Il legame passa da ionico a covalente polare a covalente
apolare.

* Ay diminuisce

* Punto di fusione e conduttivita elettrica diminuiscono

cloruro di cloruro di
magnesio alluminio
MgCl AlCl3
= N R
Cl: ¢ :Cl
AR g

i Al Al

Mg2+ + 2 :Cl: AN AN
cl: Cl :ci

/¢+ b 00\

1000
2,5 — 800 S o 1000
] 5) : g8 100
2,0 2 600 €5
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Modello del legame metallico



Legame metallico

Gli elettroni di valenza degli atomi metallici
presenti nel campione formano un “mare di
elettroni” che e delocalizzato in tutta la
sostanza

Gli elettroni di valenza sono condivisi tra tutti
gli atomi del metallo

Gli ioni metallici sono immersi nel mare di
elettroni in una disposizione ordinata.

Il metallo € tenuto unito dalla mutua
attrazione dei cationi interni con gli elettroni
di valenza mobile, delocalizzati

molti
atomi

mare
die”




Proprieta dei metalli

| metalli sono solitamente solidi con temperature di fusione da medie
ad alte e temperature di ebollizione molto elevate.

— T;e T, dipende dall’energia del legame metallico ma T; sono moderatamente
elevate a differenza di T, perché allo stato liquido I'attrazione tra cationi ed
elettroni mobili non deve essere vinta

| metalli possono essere lavorati senza rompersi. Sono duttili (trafiliti
in fili) e malleabili (laminate in fogli)

— Gili elettroni delocalizzati consentono agli ioni metallici di muoversi uno
accanto all'altro attraverso il mare di elettroni

| metalli sono buoni conduttori elettrici sia allo stato solido che allo
stato liquido
— Gli elettroni delocalizzati sono mobili in entrambe le fasi.

| metalli sono buoni conduttori termici.



Temperature di fusione e di ebollizione di alcuni metalli

Elemento T, ° C) T.(C C)
Litio (Li) 180 1347
Stagno (Sn) 232 2623
Alluminio (Al) 660 2467
Bario (Ba) 727 1850
Argento (AQ) 961 2155
Rame (Cu) 1083 2570
Uranio (U) 1130 3930




Temperature di fusione dei metalli dei Gruppi 1 e 2

temperatura di fusione (*C)
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| metalli sono deformabili

+ )+ )+ )+ + + + + + +
+3 &) &) G & +J +) +) )t
+_++++\mafe‘”“'+++++
: die”
+ )+ + )+ + —_—— +) 4+ +) +) +
il metallo
si deforma
forza

esterna




