
Formule di Lewis, Risonanza, Carica Formale e VSEPR



Configurazione elettronica esterna: solo gli elettroni  

nel livello energetico più alto (valore di n più alto). 

elettroni di valenza sono quelli che intervengono nella 

formazione dei composti.

Gli elementi nello stesso gruppo del sistema periodico

hanno la stessa configurazione elettronica esterna.

Configurazioni elettroniche simili sono correlate con 

comportamenti chimici simili.

Configurazioni elettroniche esterne e elettroni di valenza



Configurazioni elettroniche condensate dello 

stato fondamentale nei primi tre periodi
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Simboli di Lewis

Esempio:

L’azoto, N, è nel Grouppo 5A e ha perciò 5 

elettroni di valenza:

Per scrivere il simbolo di Lewis di un
elemento dei gruppi principali:

• Notare il numero del Gruppo A che dà il
numero di elettroni di valenza.

• Collocare un puntino sui quattro lati del
simbolo dell’elemento.

• Aggiungere puntini appaiandoli fino a che
non sono stati tutti utilizzati (Pauli)
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Simboli di Lewis per gli elementi dei Periodi 2 e 3



Simboli di Lewis e legami

Regola dell’ottetto: quando gli atomi si legano, essi

cedono, acquistano o condividono elettroni per raggiungere

un livello esterno pieno di 8 (2 per H e Li) elettroni. 



Formule di Lewis per molecole



Formule di Lewis per molecole





Strutture di risonanza

O3 può essere descritto da 2 strutture di Lewis:

Entrambe le strutture sono corrette e descrivono la 

stessa molecola.

Nessuna delle due strutture di Lewis rappresenta 

accuratamente O3. Le misure delle lunghezze di legame 

e delle energie di legame indicano che i due legami in O3 

sono identici, con proprietà che si situano tra quelle di un 

legame semplice e quelle di un legame doppio.



Le strutture di risonanza hanno la stessa posizione 

relativa degli atomi ma differenti posizioni delle coppie di 

elettroni di legame e di elettroni solitari. 

La struttura di  O3 è rappresentata più correttamente 

con due strutture di Lewis, dette strutture di 

risonanza (o forme di risonanza)

Strutture di risonanza



L’ibrido di risonanza

Le forme di risonanza non rappresentano dei veri 

legami. 

O3 non si trasforma continuamente tra le sue due forme 

di risonanza. 

Una specie come O3, che può essere rappresentata da 

più di una formula di Lewis valida, è detta un ibrido di 

risonanza.

La vera struttura di un ibrido di risonanza è una media 

delle sue forme di risonanza



Delocalizzazione degli elettroni

Nelle strutturre di Lewis gli elettroni sono localizzati su un singolo

atomo (lone pairs) o in un legame tra due atomi (coppia condivisa).

In un ibrido di risonanza, gli elettroni sono delocalizzati: la densità

elettronica è “distribuita” su più atomi adiacenti.

L’ibrido di risonanza è disegnato con una linea curva 

tratteggiata per rappresentare le coppie delocalizzate

Presenza di elettroni p

delocalizzati

Presenza di legami doppi 
adiacenti a legami singoli

RISONANZA



Carica formale e numero di ossidazione

Nella determinazione della carica formale, gli elettroni di legame sono condivisi
ugualmente dagli atomi.

La carica formale di un atomo può essere diversa nelle diverse forme di 
risonanza.

-2 0 +1 -1 0 0
0 0 -1

Cariche formali

-3 +4 -2-3 +4 -2 -3 +4 -2

Carica formale =  n.ro e- valenza – (n.ro e- di valenza non condivisi + ½ 

n.ro e- valenza condivisi)

Numeri di ossidazione

Nella determinazione del numero di ossidazione, gli elettroni di legame si
considerano trasferiti all’atomo più elettronegativo. Il numero di ossidazione
di un atomo è lo stesso in tutte le forme di risonanza.
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Carica formale

Criteri per stabilire le strutture di risonanza che «meglio
approssimano la verità» o somigliano maggiormente all’ibrido:

La somma delle cariche formali (cfr definizione di numero di ossidazione)

deve essere uguale alla carica effettiva della specie in questione.

• Le cariche formali più piccole sono preferibili a quelle più grandi (in 
modulo)

• Non sono desiderabili cariche simili su atomi adiacenti

• Una carica formale più negativa dovrebbe risiedere su un atomo più 
elettronegativo



Eccezioni alla regola dell’ottetto

Molecole con atomi elettrondeficienti

Specie con numero dispari di elettroni

Una molecola con un numero dispari di elettroni è 

detta radicale libero.

B e Be sono 

elettrondeficienti.



Eccezioni alla regola dell’ottetto

Gusci di valenza espansi

L’espansione del guscio di valenza è possibile solo per I 

non metalli del Periodo 3 o più alto perchè questi 

elementi hanno orbitali d disponibili.



Teoria della repulsione delle coppie di elettroni

del guscio di valenza (Valence-Shell Electron-

Pair Repulsion, VSEPR)

Ciascun gruppo di elettroni di valenza attorno a un 

atomo centrale è situato il più lontano possibile dagli 

altri gruppi per minimizzare le repulsioni.

Un “gruppo” di elettroni è qualsiasi numero di elettroni 

che occupano una regione localizzata attorno 

all’atomo.

Un gruppo di elettroni può essere costituito da un 

legame singolo, un legame doppio, un legame triplo, 

una coppia solitaria, o persino un elettrone solitario.



Repulsione tra gruppi di elettroni e forme

molecolari

lineare trigonale planare tetraedrica

bipiramide 

trigonale
ottaedrica



Disposizione dei gruppi di elettroni e forma 

molecolare

La dispozione dei gruppi di elettroni è definita dai 

gruppi di elettroni di valenza sia di legame che di non 

legame.

La forma molecolare è la disposizione tridimensionale 

dei nuclei uniti dai gruppi di legame. E’ definita solo dalla 

posizione relativa dei nuclei.

La forma molecolare può essere classificata con la 

notazione

AXmEn

A = atomo cemtrale

X = atomo circostante

E = gruppo di e- di valenza di non legame

m e n numeri interi





La singola forma molecolare della disposizione

lineare dei gruppi di elettroni



Le due forme molecolari della disposizione

trigonale planare dei gruppi di elettroni



Fattori che influenzano gli angoli di legame

Una coppia solitaria respinge gli elettroni 

di legame più fortemente rispetto a 

quanto le coppie di elettroni di legame si 

respingano mutuamente.

Coppie solitarie (Lone Pairs)

In un doppio legame c’è una densità 

elettronica maggiore che in un legame 

singolo, la sua maggiore densità

elettronica, respinge i due legami singoli 

più fortemente rispetto a quanto essi si 

respingano mutuamente. 

Doppi legami

L’angolo ideale è 120°



Le tre forme molecolari della disposizione

tetraedrica dei gruppi di elettroni



Le quattro forme molecolari della disposizione a 

bipiramide trigonaledei gruppi di elettroni



Posizioni assiali ed equatoriali

Quando possibile, i lone pair in un sistema a cinque 

gruppi di elettroni occupano le posizioni equatoriali.

Un sistema con 5 gruppi di elettroni has due diverse 

posizioni per i gruppi di elettroni e due angoli ideali

Le repulsioni equatoriale-

equatoriale sono più deboli 

delle repulsioni 

equatoriale-assiale.

90°

120°

assiale

equatoriale

equatoriale

assiale

equatoriale



Le tre forme molecolari della disposizione

ottaedrica dei gruppi di elettroni



Composizione e orientazione degli orbitali ibridi

Dalla VSEPR posso ottenere info sugli orbitali ibridi 

utilizzati dall’atomo centrale



CH3Br HCN

ESEMPI



ESEMPI



HSO4
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Rappresentazione dei legami polari

La condivisione ineguale degli elettroni può essere 

rappresentata con una freccia polare orientata verso 

l’elemento più elettronegativo.

Un legame polare può anche essere rappresentato con i 

simboli δ+ e δ- che indicano una carica parziale.

δ+    δ-



Indica l’entità dello spostamento della carica in un legame covalente polare:

m = d x d

Momento di dipolo elettrico, m



VSEPR e polarità delle molecole

Non sempre la presenza di 
legami covalenti polari dà 
origine ad una molecola polare


















