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Prefazione alla quarta edizione

Nella prefazione di un vecchio libro di scienze del 1949 si legge: “I’elettrone esula oramai
definitivamente da ogni possibile raffigurazione a opera dell’immaginazione umana... Per il
comune lettore, il fatto importante che riguarda un elettrone ¢ che esso puo essere impiegato a
suo vantaggio per illuminare la sua casa, telefonare al suo socio a Bermuda, o rimettere a posto
il braccio rotto di suo figlio... In dieci anni si sono verificati piu avvenimenti nel campo della
scienza fisica di quanti ne siano mai occorsi in qualsiasi generazione precedente. Nel 1939,
I’uomo piu ricco del mondo avrebbe potuto procurarsi solo 86 elementi chimici, ¢ non uno di
piu; nel 1949, 96 elementi possono essere chiusi in flaconi, perché chiunque possa vederli.”
(George Russell Harrison, Atomi in azione, traduzione di Margherita Benini per Sansoni Edito-
re — Firenze).

Intuire, pensare, scrivere e comprendere un processo chimico, talora, sembra per uno studen-
te (e non solo) quasi come visualizzare un elettrone: ecco da dove nasce la spinta per la scrittura
di questo testo.

L’eserciziario ¢ frutto dalla pluriennale esperienza didattica degli autori, prima come eserci-
tatori, poi come titolari di corsi universitari del settore concorsuale 03/B2 — Fondamenti Chimici
delle Tecnologie, presso il Politecnico di Milano, e del settore concorsuale 03/B1 — Fondamenti
delle Scienze Chimiche e Sistemi Inorganici, presso 1I’Universita degli Studi dell’Insubria.

Lo scopo di questo eserciziario ¢ di fornire allo studente dei corsi di chimica di base, presenti
nelle lauree ad indirizzo scientifico e tecnologico, uno strumento che possa aiutarlo nell’ap-
prendimento dei concetti fondamentali della materia, con molti esempi tratti dall’esperienza
quotidiana, e che possa coadiuvarlo efficacemente nella preparazione all’esame.

Gli autori si sono posti nell’ottica dello studente, cercando di rispondere in modo semplice
alle domande che da studenti creavano anche a loro dubbi e perplessita.

L’eserciziario presenta capitoli che trattano e sviluppano in modo dettagliato la stechiome-
tria, la termodinamica, gli equilibri, la cinetica, le soluzioni e 1’elettrochimica con una parte fi-

nale dedicata alla chimica organica e alle biomolecole. Ogni capitolo contiene una concisa parte



introduttiva, in cui vengono richiamati i concetti fondamentali utilizzati per la risoluzione degli
esercizi 1 quali, a loro volta, sono tutti corredati di soluzioni estese ¢ commentate.

In questa quarta edizione gli autori hanno corretto gli errori di stampa e i refusi delle pre-
cedenti edizioni anche su indicazioni di colleghi e di studenti; hanno inoltre modificato diversi
esercizi per una loro migliore comprensione e nel contempo hanno introdotto esercizi nuovi a
corollario di quelli gia presenti e una parte inedita nel Capitolo 1 dedicata alla ridefinizione del
Sistema Internazionale, entrata in vigore dal 20 maggio 2019.

Anche in futuro gli autori saranno lieti di ricevere ulteriori suggerimenti ¢ commenti atti al

ANDREA MELE

Professore Ordinario di Chimica

Dipartimento di Chimica, Materiali ¢ Ingegneria Chimica “Giulio Natta”
Politecnico di Milano

miglioramento del testo proposto.
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Il legame chimico, le formule di struttura
e le forze intermolecolari

LE BASI DA CUI PARTIRE

Se due atomi o ioni sono tenuti insieme da interazioni forti significa che tra essi vi ¢ un legame
chimico. Esistono tre tipi di legame chimico.

Legame covalente: in questo caso i due atomi coinvolti nel legame condividono una o piu cop-
pie di elettroni. Tale legame si forma generalmente tra non metalli. Il legame covalente puo essere
apolare (molecole biatomiche omonucleari); essenzialmente non polare, a causa del momento di
dipolo trascurabile, come ad esempio fra C e H, in cui la differenza di elettronegativita ¢ piccola;
oppure polare, quando si ha una sostanziale differenza di elettronegativita tra gli atomi coinvolti nel
legame.

Legame ionico: ¢ un legame di natura puramente elettrostatica determinato dall’attrazione cou-
lombiana tra cationi ed anioni. Si ha tra elementi a bassa energia di ionizzazione (generalmente me-
talli) ed elementi ad alta affinita elettronica (generalmente non metalli). In genere (ma non sempre)
si ha un legame ionico quando la differenza di elettronegativita tra i due atomi ¢ > 1,7.

Legame metallico: ¢ un legame delocalizzato tipico dei metalli e consiste nell’attrazione elet-
trostatica che si instaura tra gli elettroni di valenza liberi di muoversi all’interno della struttura ordi-
nata costituita dagli ioni positivi metallici (si veda anche Teoria OM).

Strutture di Lewis: rappresentano un modo semplice per prevedere la geometria molecolare ba-
sato su considerazioni qualitative. Tale metodo si basa sulla regola empirica dell’ottetto, secondo la
quale all’atto della formazione di legami un atomo tende a completare la configurazione elettronica
esterna, alla quale competono 8 elettroni. Gli elettroni del guscio esterno di ogni atomo vengono in-
dicati come punti, le coppie elettroniche vengono indicate come due punti tra loro vicini o trattini e i
legami covalenti vengono indicati come trattini che congiungono gli atomi coinvolti nel legame.

VSEPR (Valence Shell Electron Pair Repulsion): ¢ un metodo empirico che considera la
distribuzione delle coppie elettroniche di legame CL (ad esempio i 2 elettroni tra N e H nell’NH,)
e delle coppie solitarie CS non coinvolte in legami (ad esempio :NH,). La disposizione geometrica
nello spazio avviene in modo tale da minimizzare le reciproche repulsioni.

Geometria molecolare: ¢ la “fotografia” della molecola, ovvero rappresenta la disposizione
relativa nello spazio dei nuclei costituenti la molecola, considerati puntiformi. Si ricava dalla dispo-
sizione relativa delle CL.

Orbitali ibridi: sono orbitali isoenergetici, direzionati in modo da minimizzare le repulsioni
che derivano dalla combinazione lineare degli orbitali atomici. Gli orbitali ibridi sono utilizzati per
formare legami e per contenere le CS.
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Teoria VB (Valence Bond): basata sulla meccanica quantistica, considera il legame covalente
derivante dalla sovrapposizione degli orbitali atomici degli atomi coinvolti nel legame.

Teoria MO (Molecular Orbital) e LCAO (Linear Combination of Atomic Orbitals): ¢ un
modello matematico che descrive il legame chimico come la combinazione lineare di tutti gli orbita-
li atomici di tutti gli atomi presenti nella molecola, sostanza covalente o metallica che sia.

Legame o: ¢ un legame covalente che avviene per sovrapposizione degli orbitali lungo il loro
asse di simmetria longitudinale.

Legame 71: ¢ un legame covalente che avviene per sovrapposizione nel piano di orbitali p pa-
ralleli e complanari.

Due o piu molecole sono tenute insieme da interazioni intermolecolari. Esistono diversi tipi di
interazioni intermolecolari che dipendono dalla polarita.

Molecole polari e apolari: quando all’interno della molecola si hanno legami tra atomi a dif-
ferente elettronegativita, la molecola puo presentare momento di dipolo w # 0 (polare). Se . totale
¢ nullo (i = 0) la molecola ¢ apolare. Una molecola ¢ apolare quando la distribuzione della densita
elettronica ¢ simmetrica rispetto agli atomi che la costituiscono.

Polarizzabilita: rappresenta la tendenza di un atomo o una molecola a modificare la nube elet-
tronica per effetto di un campo elettrico esterno, ovvero rappresenta la facilita con cui la sua nuvola
elettronica puo essere deformata in presenza di una carica elettrica. Atomi con molti elettroni e/o
con elettroni relativamente mobili (gli elettroni dei legami 7 sono pit mobili di quelli dei legami o)
o relativamente lontani dal nucleo hanno polarizzabilita elevata.

Interazioni di van der Waals: le interazioni fra molecole sono solitamente denominate intera-
zioni (forze) di van der Waals, poiché sono responsabili delle deviazioni dal comportamento ideale
dei gas descritte dall’equazione di van der Waals per i gas reali. Oltre a tali interazioni, esiste anche
un’importante interazione presente solo in particolari molecole, il legame a ponte di idrogeno.

Interazioni dipolo indotto-dipolo indotto: sono deboli interazioni elettrostatiche determinate
dalle forze di dispersione di London, che vengono a crearsi tra dipoli transienti dovuti alla “mobi-
lita” della nuvola elettronica in molecole con polarita pressoché nulla. Tali deboli dipoli transienti
inducono nelle molecole apolari vicine dipoli transienti con opposta orientazione, da cui deriva la
debole interazione attrattiva. Sono interazioni presenti fra tutte le molecole e sono le uniche presenti
fra le molecole apolari.

Interazioni dipolo-dipolo: si hanno tra molecole polari; i dipoli permanenti si orientano in mo-
do da massimizzare le interazioni elettrostatiche tra le cariche parziali di segno opposto.

Interazioni dipolo-dipolo indotto: sono deboli interazioni che dipendono dalla polarizzabilita
della molecola apolare. Sono generalmente piu deboli (se si considerano molecole di dimensioni
confrontabili) delle interazioni dipolo-dipolo.

Legame a ponte di idrogeno (legame a H): ¢ un caso particolare di interazione che viene ad
instaurarsi tra un atomo elettronegativo e di dimensioni non troppo grandi (F, O, N) di una molecola
e un atomo di idrogeno, parzialmente positivo, legato ad atomi di F, O, N di un’altra molecola. 11
legame a ponte di idrogeno presenta sia natura elettrostatica sia carattere direzionale.
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Esercizi e domande con svolgimento

1) Dimostrare perché la molecola diatomica di boro ¢ paramagnetica. Qual ¢ I’ordine di lega-

me nella molecola B,?

SVOLGIMENTO |

I B ha configurazione elettronica
1s*2s™2p': costruendo gli orbitali mo-
lecolari della molecola B, (si consi-
dera solo il livello esterno di valenza)
e ricordando che i livelli m, si tro-
vano ad E inferiore rispetto al 6, ., si
ha che i rispettivi elettroni 2p' vanno
a posizionarsi rispettivamente nei due
orbitali molecolari 7, -~ con spin pa-
rallelo. Per questo si osserva sperimen-
talmente paramagnetismo. L’ordine di
legame ¢:

(4e

2¢e

. — %)

,'" “, s
S T Taniy)

R e D =

Y2 =1
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2) Dimostrare perché la molecola di ossigeno ¢ paramagnetica.

SVOLGIMENTO |

L’ossigeno ha configurazione elettro-
nica 1s’2s’2p"; costruendo gli orbitali
molecolari della molecola O, (si con-
sidera solo il livello esterno di valen-
za) e ricordando che nell’O, non si ha
I’inversione dei livelli p, si ha che i
rispettivi elettroni 2p' vanno a posizio-
narsi rispettivamente nei due orbitali
molecolari n*, - con spin parallelo.
Per questo si osserva sperimentalmen-
te paramagnetismo.
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Parte speciale: I semiconduttori
30) Come cambiano le proprieta di Si se questo viene drogato con As o con Al? Calcolare le

quantita (sia in g che in numero di atomi) di As e di Al, necessarie per drogare 1,00 t di Si
con uno 0,00003% in moli di ciascun drogante.

SVOLGIMENTO \

Il drogaggio aumenta la conducibilita del semiconduttore. Drogando con As si ottiene un semicon-
duttore di “tipo n”, con elettroni in piu nella banda di conduzione. Drogando con Al, si ottiene un
semiconduttore di “tipo p”, con buche (lacune di elettroni, cariche positivamente) in piu nella banda
di valenza. Ecco i calcoli relativi:

1,00 x 10°(g) / 28,1(g/mol) = 3,56 x 10" mol di Si

3,56 x 10" (mol Si) x 3,0 x 10~ (mol drogante/mol Si) = 1,07 x 10~ mol di drogante (As o Al)
1,07 x 107 (mol) x 6,022 x 10> (mol™") = 6,43 x 10°" atomi di drogante (As o Al)

1,07 x 107 (mol) x 74,92 (g/mol) = 0,802 g di As

1,07 x 107 (mol) x 26,98 (g/mol) = 0,289 g di Al

31) Spiegare, utilizzando la teoria MO e delle bande per i solidi, perché il silicio € un semicon-
duttore elettrico mentre il C(diamante) ¢ un isolante.

SVOLGIMENTO [

Energia

La teoria MO introduce il concetto di orbitale molecolare, ovvero or- |

bitale policentrico esteso su tutta la molecola e derivante dalla com-
binazione lineare di n orbitali atomici. Quando n ¢ molto grande, la
combinazione lineare porta alla formazione di vere e proprie bande Banda

di valenza, sature o solo parzialmente occupate, e bande vuote. Il dia- HilcaiERzione
mante presenta una banda di valenza satura ed una di antilegame vuota
con energia di troppo superiore rispetto a quella di valenza. L’inter- B l Intervallo
vallo di banda ¢ tale per cui gli elettroni non riescono a passare nel- 1 dibanda
la banda vuota. In definitiva non si ha liberta di movimento da parte
degli elettroni. Il silicio presenta invece un intervallo di banda minore Banda
superabile per eccitazione termica o radiativa portando elettroni nella divalenza
banda di conduzione e generando lacune elettroniche nella banda di
valenza.
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32) Perché il silicio puro (non drogato) al buio anche se scaldato si comporta da isolante elet-
trico?

SVOLGIMENTO |

Nel silicio “puro” la differenza di energia potenziale tra la banda di valenza (piena) contenente gli
elettroni di valenza e la banda di conduzione (vuota) ¢ di 1,1 eV. Tale valore corrisponde all’energia
associata ad una radiazione infrarossa con A = 1,13 pm e a prima vista potrebbe sembrare picco-
lo. Tuttavia, sapendo che 1 eV equivale a 1,602 x 107 J e che la costante di Boltzmann k, vale
1.381 x 107> J/K, applicando la formula eV (J) / k, =K/eV, si ha che per superare 1,1 ¢V sarebbe
necessario portarlo ad una temperatura prossima ai 13600 K : T = AE (J/mol) / R (J/mol - K),

In tale condizioni il silicio non ¢ sicuramente presente allo stato solido. Pertanto il solo riscaldamen-
to non sara sufficiente a rendere conduttore il silicio.

N.B. La correlazione tra temperatura e AE in eV ¢ definita dalla costante di Boltzmann, secondo la
relazione: 1/k, = 1,602 x 107 (J/eV) /1,381 x 10> (J/K) = 11600 K/eV.

33) Una classe di semiconduttori non si basa sul silicio e/o sul germanio, ma su composti di
elementi dei gruppi IIIA e VA in rapporto molare 1:1, ad esempio 1’arseniuro di gallio che
¢ isoelettronico con Ge.

a) Drogando I’arseniuro di gallio con lo zinco che tipo di conduttore si ottiene?
b) Drogando I’arseniuro di gallio con il tellurio che tipo di conduttore si ottiene?

SVOLGIMENTO [

GaAs ¢ utilizzato nella fabbricazione di celle solari: la sua Egap ¢ 1,424 ¢V a 300 K, confrontabile
con quella del silicio, pari a 1,12 eV sempre a 300 K.

a) Zn ha un elettrone di valenza in meno di Ga: si ottiene un semiconduttore di tipo p;

b) Te ha un elettrone di valenza in piu di Ga: si ottiene un semiconduttore di tipo n

34) Sidetermini la costante di Avogadro (N,) dalla concentrazione atomica e dalla densita del
silicio monocristallino (2,3305 g/cm’), conoscendo la cella unitaria del silicio e il lato del-
la cella: 5,43 x 107" m.

%
(J La cella unitaria del cristallo di silicio
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SVOLGIMENTO |
Calcolo del numero di atomi per cella
Contributo dei vertici: §x1/8=1
Contributo delle superfici: 6x1/2=3
Contributo degli atomi interni: 4x1=4
Totale: 8 atomi per cella

Lato cella: 5,43 x 10" m

Concentrazione atomica: 8 (atomi) / (5,43 x 107"°)" (m’) = 4,997 x 10°* atomi/m’
Massa molare: 0,028086 kg/mol; Densita: 2330,5 kg/m’

Calcolo della costante di Avogadro, N ,:

4,997 x 10°° (atomi/m’) x 0,028086 (kg/mol) / 2330,5 (kg/m’) = 6,0221 x 10° atomi/mol

N.B. Siricordi che: densita = massa / volume = [(Massa molare X Numero di atomi) /N ] / volume
= (densita degli atomi X Massa molare /N ,,)

N, = (densita degli atomi x Massa molare) / (densita del Silicio)
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