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1 Introduzione

Come è stato scritto [1], forse nessuna figura scientifica ha interpretato meglio di
Linus Pauling le interazioni disciplinari che hanno segnato la chimica nel corso del
XX secolo, tra la rivoluzione quantistica dei primi anni del secolo e la nascita della
biologia molecolare.

Anche se sarebbe limitativo associare il nome di Pauling al solo concetto di
legame chimico, pure il contributo del chimico americano alla razionalizzazione
dei portati di tale concetto (dall’idea di energia di legame1 all’elettronegatività [2])
raccoglie in maniera non ingenerosa il contributo di Pauling alla chimica moderna.
Come egli stesso infatti affermò in una presentazione tenuta al Massachusetts Insti-
tute of Technology nel 1929 [3], Pauling considerò molta della sua opera come una
continuazione dello sforzo compiuto da Lewis sulla strada di una interpretazione
delle connessioni tra l’idea del legame chimico e la sua interpretazione quanto-
meccanica (conseguente ai lavori di Heitler e London) — reinterpretazione che fu
costantemente animata dal tentativo (in ampia parte riuscito) di fornire una lettura
non meramente riduzionistica del concetto di legame. L’insistenza, ampiamente
testimoniata nel testo qui riproposto, sull’importanza di una rilettura intuizionisti-
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1Si ponga da subito attenzione alla profonda differenza tra energia di dissociazione di uno spe-

cifico legame (bond dissociation energy) e l’energia di legame (bond energy) — che sarebbe più
opportuno chiamare energia del legame CONTROLLARE COM’E’ TRADOTTO NEL TESTO

DI PAULING. Mentre la prima è una grandezza sperimentale definita come l’energia necessaria per
portare a distanza infinita due parti di una molecola inizialmente legate tra loro, la seconda è una
grandezza della teoria (cf. Sez. 3.3).
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ca del concetto di risonanza2 è forse la migliore testimonianza dello spirito che
pervase l’intera opera del chimico americano.

In questo senso, il saggio che qui proponiamo ripercorre tale impresa, con una
logica ed un linguaggio aggiornati per i quasi cent’anni trascorsi dalla prima edi-
zione de La natura del legame chimico, cercando di ripresentare al lettore del XXI
secolo un possibile percorso di ripensamento del concetto di legame chimico in
un’ottica modernamente pre-quantistica. Uno degli obiettivi metodologici di que-
sto saggio è infatti quello di rianalizzare in modo critico taluni concetti della chi-
mica, mostrando come essi non possano essere ridotti ai concetti della fisica. Onde
evitare equivoci, è qui necessario dare una definizione non equivoca del concetto di
riduzionismo. Il termine riduzionistico viene correntemente impiegato in almeno
tre accezioni diverse [6]: date due teorie T1 e T2

(R1) se T1 è in grado di predire un insieme di fenomeni più ampio che T2, allora
qualsivoglia apparato in grado di rendere la teoria T2 una instanziazione di
T1 è detto riduzionistico — e si dice che T1 riduce T2. In questo senso la
teoria della relatività speciale (T1) ammette la meccanica classica (T2) come
una sua instanziazione (limite classico di T1).

(R2) se T1 predice un ampio insieme di fenomeni, alcuni dei quali sono già pre-
detti da T2 e tutti i fenomeni predetti da T2 sono predetti anche da T1, allora
T1 riduce T2 ad una sua instanziazione. Ad esempio, la termodinamica è
spesso considerata ridotta ad una instanziazione della meccanica statistica.

(R3) una teoria T viene detta riduzionistica (à la De Giorgi) se gli oggetti che essa
rappresenta sono considerati ridotti agli oggetti della teoria.

Mentre l’uso del termine ‘riduzionismo’ secondo la terza definizione è reso inequi-
voco dal contesto, altrettanto non può essere detto per R1 e R2, che sono sottil-
mente non equivalenti tra loro. Mentre infatti il riduzionismo R1 implica che ogni
definizione in T2 possa essere ridotta ad una definizione di T1, questo non è vero
per il riduzionismo R2. Un esempio semplice è il concetto di entropia, che ha una
sua definizione in termodinamica e una definizione completamente diversa (non
riducibile) in meccanica statistica. Onde evitare confusioni e per non appesantire
la notazione riserveremo i termini ‘riduzionismo’ e ‘ridurre’ al riduzionismo na-
geliano R1 — mentre faremo uso dei neologismi ‘riduttivismo’ e ‘riduttivare’ per
R2. Come si vedrà, una delle nostre tesi sarà di mostrare che la meccanica quan-
tistica riduttiva ma non riduce la chimica. Infatti molte delle parole della chimica,
essenziali per la fondazione di un apparato teorico provvisto di notevoli capacità di
razionalizzazione dei fenomeni chimici, non hanno una corrispondenza nella teoria
quantistica.

Questo saggio è organizzato in tre parti. Nella prima proporremo una lettura
della storia della chimica, dai suoi albori moderni fino al suo incontro con la mecca-
nica quantistica, in termini di contrapposizione tra chimica delle formule e chimica

2Nel linguaggio di Pauling la risonanza è il fenomeno che porta alla stabilizzazione di un elettrone
come conseguenza della formazione di un legame tra due atomi [4, 5].
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delle strutture. L’approccio, che non ha dichiaratamente alcuna pretesa di comple-
tezza storica, ci consentirà di evidenziare da un lato l’importanza e la criticità del
concetto di legame nella teoria chimica e, dall’altro, ci permetterà di articolare una
valutazione dell’indipendenza metodologica dei concetti chimici fondamentali nel
loro confronto storico con lo sviluppo delle teorie fisiche moderne. Cercheremo di
mostrare come un mero approccio riduzionistico non possa dare conto della com-
plessità del concetto di legame chimico — neppure alla luce dei pure fondamentali
contributi che la fisica moderna, a partire dai lavori di Heitler, London e Mulliken,
ha dato e dà alla sua qualificazione.

Nella seconda parte porremo le basi per una teoria assiomatica della chimica,
istanziando le primitive e un primo apparato di assiomi interamente inteso a stabi-
lire i criteri che definiscono formula e struttura delle molecole possibili. Mostre-
remo con questo come sia possibile sviluppare un apparato rigoroso che dia conto
in maniera logicamente e scientificamente indipendente dalla meccanica quantisti-
ca della maggior parte dei concetti di base della chimica, rifondando con questo
in maniera formalmente esatta un insieme di strumenti quali quelli di elettrone-
gatività, di raggio atomico (nelle sue diverse declinazioni) e di energia di legame
che sono ancora oggi di utilità essenziale in chimica. È qui opportuno sottolinea-
re che, con impianti metodologicamente diversi e differenziati, contributi ad una
rifondazione rigorosa di questi concetti sono già largamente presenti in letteratura
[7, 8, 9] – e quindi questo saggio non pretende alcuna priorità nel settore, salvo for-
se quella legata alla forma assiomatica della teoria che ha qui una rilevanza preva-
lente sugli aspetti tecnici ed operativi. Evidenzieremo infatti ovunque possa essere
fatto le connessioni possibili ma non necessarie con la teoria quantistica, sottoli-
neando al contempo le insufficienze né marginali né contingenti che una effettiva
implementazione dell’approccio riduzionistico genererebbe in una teoria chimica.

La terza parte introdurrà un ulteriore insieme di assiomi rivolti alla predizio-
ne delle reazioni chimiche. Mostreremo in particolare la portata e la criticità dei
concetti di energia di legame — e di tutti quei concetti di comune uso in chimica
che cercano di ridurre le proprietà delle molecole alle proprietà degli atomi che
le costituiscono. Sarà in questa parte del saggio che le connessioni con la teoria
del legame di valenza, nell’articolazione ad essa data da Pauling [10], risulteranno
maggiormente evidenti.

2 Una breve storia della chimica

Come anticipato, tra i tanti modi possibili di leggere la storia della chimica, uno
particolarmente utile (e forse doveroso, in un saggio a commento della più nota
delle opere di Linus Pauling), è quello di guardare all’evoluzione della chimica al-
meno nella sua fase iniziale in termini di contrapposizione tra i concetti di formula
e struttura.

È abbastanza usuale datare la chimica moderna a partire dal Traité Elémentaire
de Chimie (1743–1794) di Lavoisier [11] che stabilisce come obiettivo prioritario
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della chimica moderna l’identificazione dei costituenti elementari delle sostanze.
Scriveva infatti Lavoisier:

“La chimie, en soumettant à des expériences les différents corps de
la nature, a pour objet de les décomposer et de se mettre en état d’e-
xaminer séparément les différentes substances qui entrent dans leur
combinaisons.”3

Anche se l’identificazione esatta delle “sostanze semplici” (che oggi chiame-
remo elementi) non poté essere effettivamente raggiunta da Lavoisier, il suo pro-
gramma di lavoro definı̀ l’agenda della ricerca chimica per i successivi vent’anni.
Lo sforzo verso l’individuazione degli elementi chimici e, allo stesso tempo, verso
la determinazione della composizione delle sostanze non elementari (stechiome-
tria4) fu il il principale obiettivo della chimica europea nei primi anni del XIX
secolo. Dalla legge di Proust delle proporzioni definite (1797) alla legge di Dalton
(1803), da Boyle, Charles and Gay-Lussac con le loro ricerche sui gas (1805-1808)
alla legge di Avogadro (1811), possiamo notare che quelli che oggi chiameremmo
chimici inorganici tentarono di sviluppare strumenti per stabilire la composizione
delle sostanze non elementari, determinando peraltro le regole per la possibile com-
binazione degli elementi nei minerali e nelle leghe — e portando con questo all’ac-
cettazione della legge delle proporzioni definite come pure alla prima definizione
di valenza intesa come proprietà squisitamente atomica.

Lo sviluppo parallelo della chimica delle sostanze naturali stava tuttavia pre-
parando una parziale smentita della validità universale della stechiometria come
strumento sufficiente per la descrizione completa delle proprietà chimiche di ogni
sostanza. La scoperta da parte di Wöhler e Liebig (1825) dell’isomerismo, oltre
a stabilire la separazione storica tra chimici organici e inorganici, dimostrò infat-
ti come composti caratterizzati dalla medesima stechiometria potessero presentare
proprietà differenti, fornendo centralità al concetto (topologico) di legame chimico
e fondando al contempo la stereochimica (Pasteur, 1849; Kekulé, 1857).

Mentre la comunità chimica dibatteva sulla sufficienza o meno dei rapporti
ponderali nella identificazione dei composti chimici, su un terzo fronte (in realtà
ben legato alla tradizione della chimica inorganica) approssimativamente a partire
dal 1870, si assistette ad un ulteriore sforzo di ricerca finalizzato alla sistematiz-
zazione delle proprietà degli elementi chimici. La ricorrenza di alcune proprietà
degli elementi era stata anticipata da Béguyer de Chancourtois già nel 1862 sulla
base di osservazioni peraltro piuttosto imprecise sui minerali. Fu tuttavia solo con

3“La chimica, sperimentando su corpi naturali, ha l’obiettivo di decomporli e di consentire l’e-
same delle diverse sostanze di cui essi sono fatti”. Si potrebbe dire che per Lavoisier la chimica era
prevalentemente chimica analitica.

4Modernamente la stechiometria viene intesa come quella branca della chimica che studia i rap-
porti quantitativi tra le sostanze coinvolte in una reazione. Qui useremo il termine in un’accezione
più storica e lata, estendendo il campo di lavoro allo studio di tutti i rapporti quantitativi che governa-
no i composti chimici. Traccia di tale accezione è ritrovabile anche nella chimica moderna, laddove
i composti non daltoniani vengono indicati anche (e forse più comunemente) come composti non
stechiometrici.
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la legge delle ottave di Newland che la periodicità delle proprietà delle “sostanze
semplici” quando ordinate per peso atomico crescente divenne evidente (Newland,
1865). Anche se i lavori di Newland vennero accolti in maniera piuttosto contro-
versa dalla comunità scientifica dei tempi, è difficile ignorare come molte delle
idee che, alcuni anni dopo, sarebbero state avanzate da Meyer (1864) e Mendeleev
(1869) fossero già presenti nei lavori di Newland [12, 13]. Mendeleev completò la
legge del ottave estendendo la ricorrenza delle proprietà ai metalli di transizione,
quindi scoprendo lo schema moderno 2–8–8–18–18 della periodicità. Come notato
da Schwarz [14], il concetto mendeleeviano di proprietà chimiche (con riferimento
alle quali la periodicità potesse essere dimostrata) non fu mai chiaramente identifi-
cato: Mendeleev fece in effetti riferimento principalmente ai volumi atomici e alle
relazioni ponderali tra i composti (anche se altre proprietà erano state comunque
prese in considerazione), senza tuttavia chiarire mai l’insieme delle caratteristi-
che considerate. Negli stessi anni Meyer, facendo esclusivamente riferimento al
concetto di valenza (ovvero ai rapporti ponderali nelle reazioni di formazione di
un composto), raggiunse più o meno lo stesso schema di periodicità trovato dal
chimico russo.

La tabella periodica guadagnò rapidamente credito nella comunità chimica
principalmente a ragione della sua capacità di predire nuovi elementi e di corregge-
re valori erroneamente stimati della densità di sostanze elementari. Fu tuttavia sol-
tanto nel 1914 che il concetto di numero atomico (una proprietà inequivocamente
atomica) acquistò il ruolo di parametro d’ordine, rimpiazzando il peso atomico.

È quindi possibile affermare che il dibattito sul concetto di valenza e sul suo
uso in chimica nei primi anni del XX secolo fotografasse al meglio le difficoltà
attraverso cui stava transitando la chimica moderna. Da un lato, la comunità dei
chimici inorganici (e metallurgici) tratteneva una lettura strettamente ponderale di
tal concetto, eventualmente reinterpretata attraverso la tabella periodica (non forse
a caso mendeleeviana e non meyeriana!). Dall’altro, i chimici dei composti naturali
utilizzavano tale concetto, con oggettiva maggiore modernità, come uno strumento
per la modellazione strutturale dei composti organici, attribuendo alla valenza an-
che un significato ante litteram di numero di coordinazione. Corrispondentemente,
la chimica riconosceva due distinte concettualizzazioni di composto: una rappre-
sentazione stechiometrica, che dominava la chimica inorganica; e una rappresen-
tazione strutturale, sviluppata dei chimici organici, dove l’identità molecolare era
l’insieme della stechiometria del composto e della sua struttura molecolare, que-
st’ultima intesa come la disposizione mutua degli atomi nello spazio. È tuttavia
bene sottolineare che anche i chimici organici mostravano imbarazzi sostanziali
nell’accettare l’idea di struttura molecolare, almeno nel senso moderno del termi-
ne. È in effetti notevole che anche scienziati che pure ebbero un ruolo centrale
nello sviluppo della teoria strutturale delle molecole separassero nettamente il con-
cetto di rappresentazione molecolare da quello di struttura effettiva della molecola
[15]. A titolo di esempio, Kekulé, il padre delle ipotesi strutturale del benzene, af-
fermava nel 1870 che “la effettiva costituzione delle molecole organiche non potrà
mai essere determinata” [16]. La rappresentazione strutturale assolveva quindi un
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ruolo formale, consentendo di spiegare l’isomerismo. Della forma e della strut-
tura delle molecole nulla pareva potesse essere detto. (Incidentalmente, anche il
concetto di atomo era considerato spesso come un mero espediente descrittivo. Su
questo pesava fortemente la memoria democritea: se l’atomo è un’entità effettiva-
mente indivisibile, l’idea che possano esistere atomi diversi tra loro risulta (episte-
mo)logicamente inaccettabile. Essi potrebbero infatti differire solo in virtù di una
differente struttura interna, struttura che implicherebbe a sua volta una divisibilità
dell’atomo.)

L’unificazione dei punti di vista della direzione del concetto di legame chimi-
co, perlopiù come estensione della rappresentazione molecolare e strutturale dalla
chimica organica alla chimica inorganica, coincise con lo sviluppo del modello
euristico di legame di Lewis del 1916. Nel suo articolo “The Atom and the Mo-
lecule” [17] Lewis affrontò il problema di stabilire regole generali di costruzione
dei composti molecolari inorganici, specialmente in vista delle difficoltà aggiuntive
collegate con l’ipercoordinazione dei sistemi inorganici. Questo condusse Lewis a
ridefinire sostanzialmente il concetto di valenza rispetto alla definizione di Meyer.
L’approccio di Lewis fu non soltanto e non semplicemente descrittivo ma ebbe l’o-
biettivo di costruire un insieme di regole che discriminassero tra molecole possibili
e impossibili [18]. Lewis attribuı̀ agli atomi (ancora una volta formalmente) gradi
di libertà interna. Ciò gli permise di formulare un modello di coordinazione, quello
dell’atomo cubico (non casualmente un solido caratterizzato da otto vertici). che
dava ragione delle differenti modalità di coordinazione atomica — riunificando sul
piano concettuale la valenza della chimica inorganica con quella della chimica or-
ganica. Le formule di Lewis, ancora oggi ampiamente impiegati in chimica, erano
tuttavia ancora una volta delle rappresentazioni molecolari, finalizzate ad utilizza-
re i vincoli di valenza come regola costruttiva delle molecole — restando tuttavia
prive di qualsiasi pretesa di descrizione della geometria molecolare.

Anche se Lewis operò negli anni in cui era già stata sviluppata una prima for-
mulazione della meccanica quantistica, il suo rapporto con il concetto di struttura
elettronica fu di sostanziale estraneità. Fu solo con Pauling (e Slater) che la chi-
mica aprı̀ un dialogo fruttuoso con la fisica moderna. Dialogo forzato anche dallo
sviluppo di modelli fisici dell’atomo e delle molecole — e dalla nascita della fi-
sica chimica. La chimica fisica (che è probabilmente giusto far datare dai lavori
di Pauling della fine degli anni Venti [4]) si impone quindi come una necessità, fi-
nalizzata a conservare l’autonomia disciplinare e metodologica della chimica [19].
Pauling, come ampiamente discusso nel testo che questo saggio commenta, poté
fornire un’applicazione alla chimica della meccanica quantistica che preservasse
una singolarità metodologica alla chimica stessa. Senza respingere (anzi, acco-
gliendo e utilizzando) l’apparato concettuale della meccanica quantistica, Pauling
operò nella direzione di impiegare le capacità di predizione della fisica in manie-
ra estensiva — e quindi positivamente qualitativa. Questo lo indusse da un lato
a superare lo iato rappresentazione–struttura che aveva segnato la chimica fino ad
allora; e, dall’altro, lo portò ad elaborare concetti quali quelli di elettronegatività,
di energia di legame e di raggi atomici che, oltre a conservare immutata ad oggi
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la loro utilità strumentale, costituiscono un esempio concreto della inopportunità
(se non dell’impossibilità) di ridurre la chimica alla fisica (il sogno di Dirac) evi-
denziando al contempo invece il vantaggio di un approccio riduttivistico. Va infatti
notato come la teoria di Lewis, riformulata in termini di nuclei ed elettroni, può
ancora oggi essere interamente riscritta senza necessità di un riferimento alla strut-
tura elettronica degli atomi. È d’altra parte banale osservare come un’importante
parte dell’intera chimica (tabella periodica, regola dell’ottetto, formule di struttura,
ecc.), che l’approccio fisico rilegittima nel quadro della meccanica quantistica, fu
effettivamente costruita in questo modo ben prima del 1897, anno della scoperta
dell’elettrone da parte di J.J. Thomson.

Anche se la chimica pre-quantistica fu incapace di fornire un’accurata de-
scrizione di molte proprietà chimiche, il tentativo di riscrivere la chimica pre-
quantistica in una maniera rigorosa e assiomatica è ad oggi un esercizio né futile
né improduttivo, dato che esso consente di pensare l’opera di Lewis e di Pauling
all’interno di una struttura teorica che espella dal modello sia assunzioni implicite
sia molti concetti euristici — se non del tutto malfondati. Tutto questo senza fare
in alcun modo riferimento alla fisica quantistica come sorgente di legittimità [20].
In altri termini, lo sforzo che proponiamo qui al lettore è inteso a provare che una
parte fondazionale della chimica può effettivamente essere legittimamente pensata
e scritta senza ridurla ad un campo specializzato della meccanica quantistica.

Sul piano metodologico, la scelta di assiomatizzare la chimica alla maniera del
De Giorgi [21, 22, 23, 24] è parsa la strada più naturale, considerata l’attitudine
del metodo a realizzare forme di assiomatizzazione teoreticamente aperte. La as-
siomatizzazione delle scienze della natura può essere infatti considerata come una
parte di un programma di ricerca più generale sui fondamenti della scienza, ori-
ginato da De Giorgi alla Scuola Normale Superiore di Pisa e continuato da molti
ricercatori nel ultimi dieci anni del XX secolo [25, 26, 27]. Lo spirito di questo
programma è stato e resta quello di sviluppare ambienti concettuali aperti, all’in-
terno dei quali una attività di assiomatizzazione delle scienze della natura possa
essere condotta senza limitazioni artificiali. La principale caratteristica di ogni
ambiente concettuale (teoria), che scaturisce dal programma fondazionale di De
Giorgi, è una assiomatizzazione non riduzionistica (in senso logico), non formale
e, soprattutto, aperta (cf. [28]).

Questa scelta è una necessità che riteniamo imprescindibile in una teoria che
parli di molti tipi di oggetti e di concetti qualitativamente differenti. La possibi-
lità di usare qualitativamente (e non solo quantitativamente) diversi tipi di oggetti
semplifica l’impresa di introdurre nuove nozioni, cosa ovviamente comune spe-
cialmente nelle scienze naturali. L’introduzione di nuove nozioni dovrebbe essere
sempre possibile. Qualunque concetto sufficientemente analizzato e chiarito do-
vrebbe essere innestabile in modo naturale [24, 28]. A questo fine, gli assiomi e i
postulati che coinvolgono gli oggetti in considerazione devono essere formulati in
maniera tale da consentire l’introduzione di nuovi oggetti e di nuovi concetti che
possono emergere degli sviluppi teorici e sperimentali delle discipline considera-
te, e questo obiettivo deve essere raggiunto senza dover rivedere completamente
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la formulazione delle proprietà principali che sono state già assiomatizzate. Co-
me nel caso della biologia [27], questa caratteristica è di primaria importanza in
chimica, dove è spesso difficile integrare nuove informazioni all’interno di schemi
concettuali esistenti. Per converso, la scelta di procedere ad una assiomatizzazio-
ne, isolando alcuni oggetti fondamentali di studio e introducendo come assiomi
alcune proprietà di base espresse in un linguaggio rigoroso ma naturale, sembra
più appropriata (e forse moderna) rispetto ad un approccio empirico, dato che essa
consente analisi critiche da parte di scienziati provenienti da campi di ricerca dif-
ferenti. Inoltre, l’assiomatizzazione obbliga a rendere gli strumenti che vengono
definiti quanto più possibile non ambigui.

3 Una possibile assiomatizzazione non riduzionistica del-

la chimica

Assumiamo come primitive, cioè come concetti non riducibili a concetti preceden-
temente definiti, le seguenti definizioni:

1. l’oggetto a è un atomo;

2. l’oggetto µ è una molecola;

3. l’oggetto T è una reazione chimica;

4. a appartiene all’insieme degli atomi della molecola µ, o, semplicemente, a

è un atomo di µ (scriveremo a ∈ Aim(µ), richiamando con la scelta del
simbolo il concetto di ‘atom in molecules’ [29]);

5. gli atomi a, b sono nella relazione di legame Rconn (chimicamente legati)
nella molecola µ (scriveremo Rconn µ, a, b,);

6. n è la molteplicità del legame tra gli atomi a e b nella molecola µ (scriveremo
n = multµ(a, b) , o, più semplicemente, n = n(a, b) se la molecola µ è data);

7. (K0, K1, K2, K3, K4) è la quintupletta mendeleeviana associata all’atomo
a (scriveremo (K0, K1, K2, K3, K4) = Mend a);

8. rn è il raggio covalente dell’atomo a quando esso è legato con un legame di
molteplicità n; (scriveremo rn = rn(a); denoteremo inoltre come ρ(a) =

(r0(a), r1(a), . . . , rn(a), . . .) l’ennupla di tutti i raggi covalenti di a, dove
r0(a) è identificabile con il cosiddetto raggio di Van der Waals di a);

9. en è l’autoenergia dell’atomo a quando questo è legato con un legame di
molteplicità n (scriveremo e = en(a); denoteremo inoltre come �(a) =

(e0(a), e1(a), . . . , en(a), . . .) l’ennupla di tutte le autoenergie di a, dove
e0(a) è pari a 0);

10. ξ è l’elettronegatività dell’atomo a (scriveremo ξ = ξ(a));

8



11. E è l’energia interna della molecola µ (scriveremo E = E(µ));

12. Γ è il grafo molecolare associato alla molecola µ (scriveremo Γ = graph µ);

13. z è la carica formale del vertice V del grafo molecolare Γ (scriveremo z =

fch (V )).

Introduciamo inoltre tre qualità5, una relazione ternaria e nove operazioni:

1. (a) Qatom, la qualità di essere un atomo;
(b) Qmol, la qualità di essere una molecola;
(c) Qchre, , la qualità di essere una reazione chimica.

2. (a) Rconn , la relazione ternaria che sussiste tra µ, a, b quando a e b sono
atomi tra loro legati nella molecola µ.

3. (a) Aim, l’operazione che assegna ad ogni molecola µ il suo insieme di
atomi Aim(µ);

(b) Mult, l’operazione che assegna ad ogni molecola µ l’operazione multµ
che a sua volta assegna ad ogni coppia di atomi di µ la molteplicità
n(a, b) del legame tra loro sussistente (in µ);

(c) Mend , l’operazione che assegna ad ogni atomo la sua quintupletta
mendeleeviana ;

(d) ρ, l’operazione che assegna ad ogni atomo l’ennupla dei suoi raggi
covalenti;

(e) e, l’operazione che assegna ad ogni atomo la sua autoenergia;
(f) ξ, l’operazione che assegna ad ogni atomo la sua elettronegatività;
(g) E, l’operazione che assegna ad ogni molecola la sua energia interna.
(h) graph , l’operazione che assegna ad ogni molecola il suo grafo moleco-

lare;
(i) fch , l’operazione che assegna ad ogni vertice di un grafo molecolare la

sua carica formale.

Gli assiomi che governano il comportamento di questi oggetti possono esse-
re divisi in cinque gruppi. Cominceremo con assiomi meramente descrittivi. Di
seguito mostreremo come sia possibile definire alcuni enti fondamentali della chi-
mica (atomi e molecole) (assiomi costitutivi). Procederemo quindi a dare una strut-
tura a tali oggetti (assiomi strutturali). Prenderemo poi in considerazione le loro
proprietà fisiche (assiomi fisici) e concluderemo definendo le regole che stabili-
scono la possibilità di trasformare insiemi di molecole in altri insiemi di molecole
(assiomi di trasformazione).

5L’impianto assiomatico di De Giorgi si basa sulle nozioni pre-matematiche di qualità (o pro-
prietà), relazione e operazione. In particolare si introduce una qualità “descrittiva” per ogni tipo di
oggetti della teoria, insieme a varie relazioni che li connettono ed operazioni che vi agiscono.
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3.1 Assiomi descrittivi – Atomi e molecole

Prima di metter mano alle questioni centrali della chimica è opportuno fornire
alcuni assiomi strettamente descrittivi, il cui significato sarà autoevidente:

Assioma 1 (Qualità). Qmol, Qatom, and Qchre sono qualità.

1. Qmol µ è vero se e solo se µ è una molecola;

2. Qatom a è vero se e solo se a è un atomo;

3. Qchre T è vero se e solo se T è una reazione chimica, e allora T è un’ope-
razione che trasforma un insieme (finito) di molecole in un insieme (finito)
di molecole.

Assioma 2 (Legami). Rconn è una relazione ternaria , Aim e Mult sono opera-
zioni.

1. Se µ è una molecola, allora Aim(µ) esiste ed è un insieme (non vuoto e
finito) di atomi (gli atomi di µ);

2. Se Rconn x, y, z allora Rconn x, z, y, Qmol x, e x, y ∈ Aim(x).

3. Se µ è una molecola, allora Mult µ = multµ esiste ed è una operazione a
valori interi definita su coppie di atomi tali che

multµ(a, b) > 0 ⇐⇒ Rconn µ, a, b

(in questo caso il numero multµ(a, b) è detto la molteplicità del legame tra
a e b)

3.2 Assiomi costitutivi – Gli elementi chimici

La nozione di elemento chimico può essere formalmente introdotta utilizzando le
quintuplette mendeleeviane secondo i seguenti assiomi:

Assioma 3 (Assioma mendeleeviano). Mend è un’operazione. Se a è un atomo,
allora Mend a = (K0, · · · , K4) esiste, e K0, · · · , K4 sono interi non negativi tali
che 1 ≤ K0 ≤ 7 e per i = 1, . . . , 4

�
1 ≤ Ki ≤ 2 + 4(i− 1)} se K0 > 2(i− 1)− 1,

Ki = 0 altrimenti.

Gli atomi caratterizzati dalla stessa quintupletta mendeleeviana sono detti ato-
mi dello stesso elemento. Quindi gli elementi chimici possono essere definiti co-
me le fibre dell’operazione Mend . Come noto, gli elementi sono comunemente
denotati da una lettera maiuscola talora seguita da una o due lettere.
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La quintupletta mendeleeviana consente di definire il numero atomico di un
elemento come

Z = −2 + 2

K0�

i=1

�
i + 1

2

�2

+

4�

i=1

H (K0 − 2i + 3) Ki (1)

dove H(j) =

�
0 per j ≤ 0

1 per j > 0
è la funzione di Heaviside, e �x� =: min {n ∈

Z|n ≥ x} è l’intero maggiorante x.
Secondo questa definizione di Z, gli elementi e i numeri atomici sono posti in

corrispondenza biunivoca6.
Gli elementi possono essere disposti in una Tabella Periodica di Mendeleev,

una matrice incompleta P di dimensioni 7× 32: P = (Pij)
j≤32
i≤7 tale che i = K0,

P1 32 = Mend−1
(1, 2, 0, 0, 0) e, per i �= 1 e j �= 32,

Pij =

�
Mend−1

(K0, K1, K2, K3, K4) se j = K1 +
�4

i=2 π(Ki)

è vuota altrimenti
(2)

dove

π(Ki) =:

�
Ki se Ki �= 0

2(2i− 1) se Ki = 0

La matrice risultante (Fig. 1) è la rappresentazione standard degli elementi chimici.
Sulla scorta dell’Assioma 3 e conseguentemente alla costruzione della Tabella

Periodica segue la definizione di gruppo chimico come insieme di tutti gli elementi
caratterizzati dagli stessi valori di K1, K2, K3, K4. In effetti la tabella periodica
può essere rappresentata come un insieme di quattro blocchi annidati. In questa
ottica è possibile usare i numeri mendeleeviani K1, · · · , K4 per etichettare i cosid-
detti blocchi s, p, d, e f — mentre K0 numera i periodi della tabella. Le lunghezze
(2, 6, 10, 14) dei blocchi sono della forma 2(2i−1), i = 1, . . . , 4, e ciascun blocco
(con l’eccezione di quello s) si replica due volte prima dell’annidamento successi-
vo. Questo ordinamento mendeleeviano degli elementi è evidentemente comples-
so, e fu pertanto naturale il sospetto che esso sottendesse una qualche spiegazione
teorica più fondamentale. Oggi sappiamo naturalmente che tutto ciò è vero, e tro-
va interpretazione nella meccanica quantistica7. Tuttavia, in linea di principio tale

6Sul piano storico può essere interessante ricordare che nella costruzione della tabella periodica
fu la massa atomica (talora impropriamente indicata come peso atomico) e non il numero atomico a
giocare un ruolo fondamentale nell’individuazione empirica delle ricorrenze di comportamento dei
vari elementi chimici. La massa atomica A, approssimativamente proporzionale a Z con una costante
di proporzionalità compresa tra 2.0 e 2.5 (per Z > 1), era infatti accessibile sperimentalmente ai
tempi di Mendeelev (diversamente da Z).

7Va tuttavia notato che tale regolarità viene solo parzialmente spiegata dalla meccanica quanti-
stica. La teoria prevede infatti un piccolo ma significativo numero di inversioni nel riempimento
degli orbitali atomici (ad es.: la struttura elettronica del Cu è [Ar] 5d10 4s1 mentre, nel nostro sche-
ma, l’elemento è associato alla quintupletta (4,2,0,9,0); simili inversioni sono incontrate con Pt, Rh,
Ag, Au, Pr, stc.). In altri termini, una ipotetica costruzione della tabella periodica fondata sulla
stretta applicazione della meccanica quantistica porterebbe ad un raggruppamento degli elementi di-
verso dall’ordinamento mendeleeviano, e quindi certamente inconsistente con le effettive similarità
di comportamento chimico degli elementi.
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Figura 1: Tabella periodica degli elementi secondo la matrice mendeleeviana (Eq.
(2)). Nota che i blocchi (6, 0, 0, n) e (7, 0, 0, n) (n �= 0) vengono comunemente
riportati a parte rispetto alla tabella per pura convenienza grafica.
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teoria sottostante non è necessaria nella costruzione di buona parte della chimi-
ca, almeno fintanto che non si desideri spiegare le ragioni dell’ordinamento e del
raggruppamento degli elementi.

3.3 Assiomi strutturali – Molecole e sostanze

Ad ogni molecola viene assegnata una “struttura” in ossequio ai seguenti assiomi:

Assioma 4 (Grafo molecolare). graph è una operazione definita su tutte le mole-
cole. Se µ è una molecola e Γ = graph µ, allora

1. Γ è un multigrafo (senza loop);

2. esiste una corrispondenza biunivoca a �→ Va tra l’insieme Aim(µ) degli
atomi di µ e l’insieme V(Γ) dei vertici di Γ;

3. se Va, Vb sono i vertici di Γ corrispondenti agli atomi a, b di µ, allora

• Va e Vb sono connessi da un lato sab ∈ E(Γ) se e solo se Rconn µ, a, b;

• il numero di lati di Γ che connettono Va con Vb è pari alla molteplicità
multµ(a, b) del legame tra gli atomi a, b.

Ne consegue che, per tutti gli atomi a ∈ Aim(µ), il numero

dµ(a) =

�

b∈Aim(µ)

multµ(a, b)

è il grado del corrispondente vertice Va nel multigrafo Γ = graph µ.
Molecole rappresentate dallo stesso grafo formano un composto chimico.
L’insieme di tutte le molecole possibili è ulteriormente limitato dal seguente

Assioma:

Assioma 5 (Valenza finita). Se a è un atomo e Mend(a) = (K0, . . . ,K4), allora
dµ(a) ≤ �(K0 + 1)/2�2

Pertanto, se a è un atomo della seconda o terza riga della tabella periodi-
ca (K0 = 2, 3) questo implica immediatamente che dµ(a, b) ≤ 4 — mentre
dµ(a, b) ≤ 1 se K0 = 1.

Assioma 6 (Carica formale). fch è una operazione. Se a è una atomo della mo-
lecola µ e Va è il corrispondente vertice del grafo molecolare Γ = graph µ, allora
fch Va esiste ed è un intero tale che

fch Va =

� �4
i=1 Ki − dµ(a) se

�4
i=1 Ki ≤ 2(2K̄ − 1)− 1�4

i=1 Ki − dµ(a)− 2(2K̄ − 1) se
�4

i=1 Ki ≥ 2(2K̄ − 1)

(3)
dove dµ(a) è il grado di Va e K̄ = max {Ki | Ki > 0}.
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L’eq. (3) è ben nota ai chimici come regola di valenza. Per K0 = 2, 3 essa si
specializza a dare la famosa regola dell’ottetto:

K0 = 2, 3 ⇒ fch Va =

�
(K1 + K2)− dµ(a) se K1 + K2 ≤ 3

(K1 + K2) + dµ(a)− 8 se K1 + K2 ≥ 4

(4)
Una delle idee di fondo dell’approccio di Pauling alla costruzione di una teoria

del legame chimico (e di questa teoria, naturalmente) è quella di ridurre le proprietà
pµ della molecola µ alle proprietà pa dei suoi atomi facendo ricorso a proprietà
additive o quasi-additive:

P =

�

a∈Aim(µ)

pa.

In effetti, una simile teoria non può essere costruita; è tuttavia possibile realizzare
qualcosa di simile per alcune proprietà, laddove i valori pa (e quindi le loro somme�

a∈Aim(µ) pa) possono essere trattati come intervalli8 [9]: pa = [p
a
, pa] e P è

detto appartenere all’intervallo somma
�

a∈Aim(µ) pa. In questo caso useremo la
speciale notazione

P ⊂=|
�

a∈Aim(µ)

pa.

In modo analogo useremo la notazione ⊂<| e ⊂>| per indicare che un valore è
inferiore o superiore ad un certo intervallo.

Assioma 7 (Immersione in uno spazio metrico). Se Γ = graph µ è il grafo della
molecola µ, allora Γ può essere immerso in uno spazio euclideo E3 di dimensione
tre in modo tale che la distanza d(Va, Vb) tra i vertici Va, Vb di Γ corrispondenti
agli atomi a, b di µ soddisfi le seguenti condizioni:

d(Va, Vb)

�
⊂>| r0(a) + r0(b) se multµ(a, b) = 0

⊂=| rn(a) + rn(b) se multµ(a, b) = n

L’Assioma di immersione metrica rende conto esplicitamente della nota dipen-
denza del raggio atomico (covalente) dalla molteplicità del legame. In via generale,
è ben noto che rn diminuisce all’aumentare della molteplicità del legame, di modo
che il raggio di Van der Waals r0 può essere considerato come un limite superiore,
cioè come una misura della minima distanza interatomica in assenza di legame tra
due atomi.

Sulla base dell’Assioma 7, qualsiasi atomo a può essere quindi considerato co-
me un oggetto tridimensionale formato nella direzione di ciascun legame da una

8L’aritmetica di base degli intervalli è una estensione semplice dell’aritmetica ordinaria. Se ◦ rap-
presenta una qualsiasi delle operazioni +,−,× or /, allora la corrispondente operazione nell’algebra
degli intervalli è definita come

[u, u] ◦ [v, v] = [min (u ◦ v, u ◦ v, u ◦ v, u ◦ v), max (u ◦ v, u ◦ v, u ◦ v, u ◦ v)].

Per la somma e la sottrazione la formula fornisce [u, u] + [v, v] = [u + v, u + v] e [u, u]− [v, v] =
[u− v, u− v] rispettivamente.
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Figura 2: Esemplificazione del concetto di raggio atomico multiplo per la molecola
di etilene (CH2 = CH2). Si noti che ciascun carbonio presenta tre raggi atomici: r0

nella frazione conica di spazio in cui non è legato; r1 nella frazione conica di spazio
in cui è legato con gli atomi di idrogeno; e r2 nella frazione conica (degenere) di
spazio in cui è legato all’altro atomo di carbonio. Si osservi pure che r1(H) +

r1(C)⊂=| d(C,H) non implica che sia r1(H) + r1(C) = d(C,H).

frazione conica di una sfera di raggio pari a rn(a). In particolare, un atomo po-
trebbe essere considerato come una sfera solo se coinvolto in legami aventi tutti la
stessa molteplicità (Fig. 2). Conseguentemente vige il seguente teorema:

Teorema 1. Sia µ una molecola, e sia Γ = graph µ. Non è possibile connettere
un atomo ad un numero arbitrario di altri atomi. In particolare, qualora tutti gli
atomi avessero9 lo stesso raggio, allora il grado del grafo è al più 12, in generale;
ed è al più 6 se il grafo è bidimensionale (planare).

Dimostrazione. La dimostrazione segue immediatamente dalla teoria dei punti oscu-
latori [30]. ✷

Assioma 8 (Elettronegatività e autoenergia).

1. ξ è una operazione a valori sugli intervalli definita sugli atomi. Se a è un
atomo, allora ξ(a) è l’elettronegatività di a.

9approssimativamente
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2. � è una operazione definita sugli atomi i cui valori sono quintuple di inter-
valli. Se a è un atomo della molecola µ, allora

�(a) = (e0(a), e1(a), e2(a), e3(a), e4(a))

fornisce l’autoenergia en(a) di a quando questo è coinvolto in un legame di
molteplicità n.10

Possiamo ora definire l’energia di legame della coppia a, b di atomi nella mo-
lecola µ come

Eµ(a, b) = n

�
(en(a) + en(b)) + (ξ(a)− ξ(b))

2
�
, dove n = multµ(a, b).

La somma en(a) + en(b) è detta il contributo covalente dell’energia di legame
Eµ(a, b) mentre il termine (ξ(a) − ξ(b))

2 è detto rinforzo elettrostatico11. Può
essere opportuno notare che l’energia di legame non è una proprietà additiva degli
atomi, perché essa contiene un termine quadratico (il quadrato della differenza
delle elettronegatività). D’altro canto è un fatto di buona rilevanza in chimica che
en(a) dipenda solo dalla molteplicità del legame e sia invece indipendente dalla
natura dell’atomo b connesso ad a nel legame.

3.4 Assiomi fisici – Osservabili degli atomi e delle molecole

Molecole ed atomi sono oggetti fisici (ovvero oggetti del mondo empirico) e, come
tali, essi condividono con gli altri oggetti fisici molte grandezze fisiche. Tra queste
considereremo qui solo massa, carica ed energia. Assumiamo pertanto quanto
segue:

• gli atomi e le molecole sono provvisti di una massa, indicata come m;

• le molecole sono provviste di una carica, indicata come Q;

• le molecole hanno una energia, indicata come E.

Va sottolineato che, mentre la massa m di un atomo è una proprietà fisica dell’ato-
mo, la massa atomica A è una proprietà chimica di un elemento.

Non intendiamo dare in questa sede una assiomatizzazione indipendente dei
concetti appena introdotti e faremo quindi riferimento per essi ad una qualsiasi
teorizzazione esistente di queste grandezze. Introduciamo invece qui solo i tre
seguenti ‘assiomi fisici’, uno per ciascuna delle osservabili.

Assioma 9 (Assioma gravimetrico). Sia µ una molecola e sia Aim(µ) l’insieme
degli atomi di µ. Allora

m(µ) =

�

a∈Aim(µ)

m(a)

10Pertanto in questa assiomatizzazione poniamo e0(a) = 0 trascurando con questo qualsiasi
interazione di non-legame.

11Tale nome è connesso con la struttura elettronica dell’atomo. In chimica si fa spesso riferimento
a tale termine come alla ‘componente polare’ dell’energia covalente.
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Assioma 10 (Assioma della carica). Sia µ una molecola, e sia Γ = graph µ il grafo
di µ. Allora esiste una costante universale q tale che

Q(µ) = q

�

V ∈V(Γ)

fch V

È opportuno sottolineare che la somma nel termine di destra della precedente
equazione è un intero relativo. Di conseguenza Q(µ) risulta essere un multiplo
(per un intero relativo) del valore assoluto della carica elettronica. Tale fatto è meno
banale di quanto possa apparire dato che rende l’assiomatizzazione consistente con
la quantizzazione della carica.

Il seguente teorema è una semplice ma importante conseguenza delle eqq. (1)
e (3):

Teorema 2. Sia Γ = graph µ il grafo della molecola µ. Per ogni vertice V =

Va ∈ V(Γ) sia ZV il numero atomico del corrispondente atomo a ∈ Aim(µ), e
sia zV = fch (V ) la carica formale di V . Allora la somma delle cariche formali e
dei numeri atomici degli atomi della molecola è pari:

�

V ∈V(Γ)

(ZV + zV ) = 2m

Dimostrazione. Dimostreremo il teorema per K0 = 2, 3. L’estensione al caso
generale è banale. Dalla (4) risulta immediatamente che ZV = p + (K1 + K2),
dove p è un intero pari. Pertanto

�
dµ(a) = (Zv − p)− fch (V ) se K1 + K2 ≤ 3

dµ(a) = 8 + fch (V )− (Zv − p) se K1 + K2 ≥ 4

Allora �
ZV = dµ(a) + p + fch (V ) se K1 + K2 ≤ 3

ZV = 8 + fch (V ) + p− dµ(a) se K1 + K2 ≥ 4

Pertanto �

V ∈V(Γ)

ZV + zV =

�

V ∈V(Γ)

(±dµ(a) + p + 2fch (V ))

Ora
�

V ∈V(Γ) dµ(a) è pari, diciamo 2d, dato che ciascun termine dµ(a) appare
due volte nella somma. Di conseguenza,

�
V ∈V(Γ) ZV + zV = 2d+

�
V ∈V(Γ) p+

2fch (V ) è la somma di numeri pari ed è quindi anch’esso pari. ✷

Dal precedente teorema consegue anche immediatamente il seguente corolla-
rio:

Corollario 1. Sia Γ = graph µ il grafo della molecola µ. Per ogni vertice V =

Va ∈ V(Γ) sia ZV il numero atomico del corrispondente atomo a ∈ Aim(µ). Se
la molecola è neutra allora la somma dei numeri atomici dei suoi atomi è pari:

�

V ∈V(Γ)

ZV + zV = 2m
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Dimostrazione. La dimostrazione discende dal precedente teorema osservando che�
V ∈V(Γ) zV = 0. ✷

Assioma 11 (Assioma dell’energia). E è una operazione a valori sugli intervalli
definita su molecole, il cui valore è l’energia interna della molecola. L’energia
interna E(µ) è la somma, estesa a tutti i legami nella molecola, delle energie di
legame12:

E(µ) =
1

2

�

a,b∈Aim(µ)

Eµ(a, b)

È anche opportuno definire l’autoenergia totale Eµ(a) dell’atomo a nella mo-
lecola µ come la somma delle autoenergie su tutti i legami centrati su a, ovvero

Eµ(a) =

�

b∈Aim(µ)

multµ(a, b) emultµ(a,b)(a).

Pertanto l’energia interna di µ può essere espressa come

E(µ) =

�

a∈Aim(µ)

Eµ(a) +
1

2

�

a,b∈Aim(µ)

multµ(a, b)(ξ(a)− ξ(b))
2
, (5)

Vedremo in seguito che le proprietà fisiche definite negli assiomi sopra enun-
ciati si conservano quando un insieme di molecole è trasformato in un altro insieme
di molecole (reazione chimica).

4 La chimica come scienza dei processi: assiomi di tra-

sformazione

L’interesse della chimica non è limitato alle molecole possibili e alle loro proprietà
ma si estende anche, come ovviamente noto, alle loro trasformazioni. In effetti la
descrizione delle reazioni chimiche possibili è a buon titolo considerato il cuore
della chimica. Anche se è questione centrale in chimica specificare le regole che
governano le trasformazioni di collezioni di molecole in altre collezioni, non da-
remo qui un trattamento completo di queste trasformazioni, limitandoci ad enun-
ciare tre assiomi intesi a raccogliere i “principi di conservazione” delle reazioni
chimiche.

Assioma 12 (Assiomi di conservazione). Sia T una reazione chimica che opera
sull’insieme F di molecole (reagenti). Allora

1. Conservazione della materia: gli atomi dei reagenti sono gli stessi di quelli
dei prodotti: �

µ∈F

Aim(µ) =

�

µ∈TF

Aim(µ).

12Il fattore 1
2 viene introdotto perché ogni legame viene contato due volte nella somma.

18



2. Conservazione della carica: la somma algebrica delle cariche molecolari
dei reagenti è la stessa di quella dei prodotti:

�

µ∈F

Q(µ) =

�

µ∈TF

Q(µ).

3. Conservazione dell’energia: La differenza delle energie interne tra prodotti
e reagenti è pari alla variazione di entalpia ∆H del processo:

�

µ∈F

E(µ)−
�

µ∈TF

E(µ)⊂=| ∆H.

Una prima semplice conseguenza dell’Assioma 12.1 è il seguente teorema:

Teorema 3 (Conservazione della massa). Ogni reazione chimica conserva la mas-
sa. Più esattamente, se T è una reazione chimica che opera su un insieme F di
molecole, allora

m(F ) = m(TF ).

Dimostrazione. La tesi consegue immediatamente dagli Assiomi 9 e 12.2. ✷

Per gli scopi propri della stechiometria (ma non per quelli generali della chi-
mica!) non è necessario prendere in considerazione i grafi molecolari, dato che,
come ben noto ai chimici inorganici dell’Ottocento, le molecole sono adeguata-
mente descritte dalla loro formula bruta, che può essere formalmente introdotta
come segue. Sia αA(µ) il numero degli atomi dell’elemento A che appartengono
all’insieme Aim(µ): la formula bruta rappresenta la molecola µ nella forma

µ = AαA(µ)BαB(µ) . . .

In questa notazione, una generica reazione chimica dove ν molecole µ reagiscono
con ν

� molecole µ
� per dare ν

�� molecole µ
�� e ν

��� molecole µ
��� è quindi scrivibile

nella forma

νAαABαB . . . + ν
�
Aα�

A
Bα�

B
. . . −→ ν

��
Aα��

A
Bα��

B
. . . + ν

���
Aα���

A
Bα���

B
. . .

— e in modo simile si può procedere quando più molecole diverse partecipa-
no alla reazione. Gli interi positivi ν, ν

�
, . . . , ν

��
, ν

���
, . . . sono detti coefficienti

stechiometrici.
Si noti che in chimica la conservazione della massa è una conseguenza della

conservazione della materia. In generale la massa si conserva (in un appropriata
combinazione con l’energia) anche in processi in cui la materia (gli atomi, in chimi-
ca) non si conserva. La conservazione della massa-energia è quindi una proprietà
‘più fondamentale’ che non la conservazione della materia.

Un’altra conseguenza interessante dell’Assioma 12.1 è il seguente teorema, che
incorpora la stechiometria nel nostro contesto assiomatico. Si dimostra che
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Teorema 4 (Conservazione dei coefficienti stechiometrici). Qualsiasi reazione chi-
mica conserva i coefficienti stechiometrici. Più esattamente, sia T uan reazione
chimica che trasforma l’insieme F delle molecole in TF , e sia νF (µ), νTF (µ) il
numero di molecole µ appartenenti agli insiemi F, TF rispettivamente. Allora, per
ciascun elemento A,

�

µ∈F

νF (µ)αA(µ) =

�

µ�∈TF

νTF (µ
�
)αA(µ

�
).

Dimostrazione. Si osservi che il termine di sinistra (destra) dell’eguaglianza rap-
presenta il numero totale di atomi dell’elemento A che appartengono alle molecole
di F (TF ). Allora, applicando l’assioma di conservazione della materia (Assioma
12.1) si ottiene la tesi. ✷

La conservazione dell’energia nelle reazioni chimiche è alla base della termo-
chimica e richiede per questo una specifica valutazione. Sulla base degli Assiomi
12.3 e 11, la variazione di entalpia associata ad una reazione chimica dipende uni-
camente dalla variazione della somma di tutte le energie di legame coinvolte. A
sua volta ogni energia di legame è determinata dalla molteplicità di legame, dalle
autoenergie degli atomi e dalle differenze di elettronegatività tra gli atomi legati.
La molteplicità di legame determina peraltro il contributo di ciascun legame all’au-
toenergia atomica totale. Di conseguenza, l’energia interna di ciascuna molecola
può essere scritta, sulla base dell’equazione (5) come

E(µ) =

�

a∈Aim(µ)

Eµ(a) +
1

2

�

a,b∈µ

multµ(a, b)(ξ(a)− ξ(b))
2
.

È possibile dimostrare il seguente teorema fondamentale:

Teorema 5 (Teorema fondamentale della termochimica). La variazione di ental-
pia a seguito di una reazione chimica è pari alla somma delle differenze delle
autoenergie di tutti gli atomi nei prodotti e nei reagenti più la differenza tra rea-
genti e prodotti dei rinforzi elettrostatici di tutti i legami tra gli atomi, ciascuno
moltiplicato per la propria molteplicità:

∆H ⊂=|
�

a∈A

�
Eµ(a)− Eµ�(a)

�
+

1

2

�

a,b∈A
(multµ(a, b)−multµ�(a, b))(ξ(a)− ξ(b))

2

dove le molteplicità di legame sono prese come nulle per atomi non appartenenti
alla stessa molecola.

Dimostrazione. Ricordando che la conservazione della materia impone che gli ato-
mi nell’insieme dei reagenti non possono né essere creati né essere distrutti in una
reazione, possiamo desumere che gli stessi atomi saranno presenti sia in F sia in
TF :

A =

�

µ∈F

Aim(µ) =

�

µ�∈TF

Aim(µ
�
).
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Ciascun atomo a ∈ A sarà presente in un’unica molecola µ ∈ F e in un’unica
molecola µ

� ∈ TF . Pertanto il contributo della prima somma alla variazione di
entalpia sarà dato da

�

µ∈F

�

a∈Aim(µ)

Eµ(a)−
�

µ�∈TF

�

a∈Aim(µ�)

Eµ�(a) =

�

a∈A
Eµ(a)− Eµ�(a).

Analogamente al più una molecola µ ∈ F e una molecola µ
� ∈ TF fornirà un

contributo non nullo alle molteplicità multµ(a, b) e multµ�(a, b). ✷

Dal precedente teorema consegue anche che

Corollario 2. Se tutti gli atomi conservano tutte le loro molteplicità di legame,
la variazione di entalpia associata ad una reazione dipende unicamente dalla
distribuzione delle elettronegatività:

∆H ⊂=| 1
2

�

a,b∈A
(multµ(a, b)−multµ�(a, b))(ξ(a)− ξ(b))

2

Dimostrazione. Qualsiasi atomo a che conservi le molteplicità di tutti i suoi legami
fornisce un contributo nullo alla somma

�

a∈A

�
Eµ(a)− Eµ�(a)

�

Pertanto il contributo covalente alla variazione di entalpia deriva unicamente da
quegli atomi che alterano la propria molteplicità di legame nel corso della reazione.
✷

Non entreremo in questa sede in una discussione dettagliata sul significato del-
l’Assioma 12.3. Va tuttavia osservato che la massa molecolare m e la carica mo-
lecolare Q sono delle osservabili in quanto tali; al contrario, l’energia molecolare
E diventa osservabile solo attraverso le sue variazioni conseguenti a reazioni chi-
miche. (In generale va peraltro ricordato che ogni energia in quanto tale non è
un’osservabile – sono osservabili fisiche solo le variazioni di energia.) Pertanto
l’Assioma 12.3 è una forma molto debole di principio di conservazione dell’ener-
gia. In sintesi estrema esso asserisce che, nelle reazioni chimiche, tutte le variazioni
di energia sono piccole se confrontate con le energie connesse alle variazioni dei
legami chimici. È tale fatto a consentire di incorporare le variazioni di energia delle
reazioni chimiche negli intervalli che definiscono le energie di legame.

Terminiamo questa Sezione con un breve commento circa le ragioni che ci han-
no portato a considerare solo le molecole in questa prima assiomatizzazione della
chimica. In effetti i radicali e altri raggruppamenti di atomi che non soddisfino
gli Assiomi 4 e 5 sono ben noti avere un ruolo importante in chimica (di norma
come intermedi di reazione). Noi abbiamo ritenuto di non considerarli nell’ambito
di questa teoria perché è facile verificare come, nelle reazioni chimiche che li coin-
volgono (come reagenti o come prodotti), l’energia come definita nell’Assioma 11
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non si conserverebbe. Dato che sarebbe piuttosto sgradevole sviluppare una teo-
ria che non prevedesse un principio di conservazione dell’energia, l’inclusione dei
radicali nella presente assiomatizzazione imporrebbe come contromisura quella di
associare agli intervalli che definiscono le autoenergie ampiezze tali da rendere lo
stesso concetto di autoenergia sostanzialmente inutile sul piano predittivo – anche
se ineccepibilmente corretto su quello formale.

5 Conclusioni e linee di sviluppo

La teoria sviluppata in questo lavoro è solo una prima traccia della possibile assio-
matizzazione della chimica. Il suo interesse riteniamo possa essere duplice: da un
lato essa mostra la possibilità di assiomatizzare una disciplina normalmente con-
siderata difficile da descrivere attraverso un insieme di regole; dall’altro, la teioria
sviluppata evidenzia come l’insieme dei concetti ancora oggi utilizzati dal “chimi-
co di laboratorio” possa essere organizzato in modo coerente senza alcun utilizzo
della fisica quantistica, cioè senza ridurre la chimica ad un campo specializzato
della fisica.

Per quanto elementare, grazie alla scelta di utilizzare uno schema teorico aperto
alla De Giorgi, questa teoria dovrebbe essere sufficientemente duttile da consentire
estensioni utili per rendere conto di osservazioni aggiuntive o per accogliere al suo
interno modelli più ricchi e complessi. Come primo risultato, mostreremo in una
successiva pubblicazione come sia possibile applicare la teoria (nella sua forma
presente) per una ridefinizione della teoria del legame di valenza come sviluppata
originariamente da Lewis e successivamente estesa da Pauling. Tra le varie dire-
zioni di sviluppo, inoltre, è possibile facilmente immaginare l’aggiunta di assiomi
riguardanti gli angoli formati da tutti i legami convergenti sullo stesso vertice di
un grafo molecolare. Tali assiomi potranno fornire una descrizione adeguata della
struttura molecolare (la formula di struttura) in E3, consentendo la assiomatizza-
zione della stereochimica. Un’altra linea di sviluppo della teoria potrebbe portare
alla identificazione di regole per la costruzione di molecole. Sarebbe infatti au-
spicabile l’introduzione di criteri che, sulla base agli assiomi concernenti la carica
formale, la stereochimica e la termodinamica, permettano di restringere l’insieme
delle molecole ’possibili’ ad un sottoinsieme di quelle consentite dalla regola di
valenza.

Infine, non è forse illusorio immaginare alcune situazioni in cui una teoria pre-
quantistica potrebbe prendersi qualche rivincita sulla chimica moderna. Al titolo
di esempio, le teoria potrebbe essere estesa in modo tale da consentire l’identifica-
zione di criteri per assegnare una distribuzione di carica realistica agli atomi che
formano una molecola. Questo obiettivo è particolarmente interessante dato che, al
presente livello di sviluppo, anche i metodi quanto-meccanici più avanzati appaio-
no incapaci di assegnare in modo non ambiguo una distribuzione di carica atomica
all’interno di una molecola.
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