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Biochimica: Chimica della Vita

Nonostante le diversità tra gli organismi viventi, dal punto di
vista biochimico esistono diverse similitudini:

Proprietà molecolari e funzionali dei componenti cellulari

• Metabolismo delle biomolecole
ü Sintesi
ü Degradazione
ü Regolazione

• Evoluzione molecolare

• molte importanti vie metaboliche sono conservate

• informazione genetica e sua trasmissione

• Struttura e funzione delle molecole di interesse biologico
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Le biomolecole: proprietà strutturali e funzionali

Semplici
• composti inorganici, composti organici,
(amminoacidi, monosaccaridi, basi azotate) 
acqua, sali minerali, ecc.

Complesse
• proteine
• polisaccaridi
• acidi nucleici
• lipidi

biopolimeri
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Composizione chimica degli organismi viventi
✹ La materia vivente è costituita da un numero 

relativamente ridotto di elementi chimici
ü Il 98% del peso secco della materia vivente è

costituito da: C, N, O, H, Ca, P, K, S

L’evoluzione biologica ha compreso quindi prima una
evoluzione chimica

ü La rimanente parte è costituita da elementi traccia

✹ Tranne ossigeno e calcio, gli elementi costituenti
la materia vivente sono poco presenti nella crosta

terrestre

Comparsa dei primi composti organici nell’era prebiotica
(3-4 miliardi di anni fa)

ü Il composto più abbondante è l’acqua (70 %)
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Nelle molecole, gli atomi dei vari elementi sono uniti 
mediante legami chimici

I Legami chimici e classificazione

INTRAMOLECOLARI INTERMOLECOLARI
✓ L. ionico

✓ L. covalente

✓ L. metallico

✓ Dipolo-dipolo

✓ Ione-dipolo

✓ Ponte ad idrogeno

✓ van der Waals

• Omeopolare

• Eteropolare

• Dativo



Il legame ionico è dovuto all’attrazione
elettrostatica che si instaura tra anioni e cationi,
ioni di carica opposta.

Legame ionico

Sono tipici dei sali, composti solidi cristallini con
elevate temperature di fusione.

I solidi ionici non conducono la corrente elettrica
allo stato solido e diventano conduttori di seconda
specie quando vengono fusi (allo stato liquido) o
sciolti in acqua.

La formazione del legame ionico tra due atoni
neutri prevede quindi il trasferimento di elettroni
da un atomo all’altro.
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Gli elettroni dello strato più esterno (di valenza) 
vengono indicati con dei puntini intorno al 

simbolo dell’elemento.

Notazione di Lewis per il legame ionico

I primi quattro si indicano ai quattro lati del 
simbolo; gli altri (sino ad 8) vengono 

successivamente abbinati ai precedenti.
Nella formazione degli ioni si tolgono o si 

aggiungono elettroni (punti) e si indica la carica 
con un apice alla destra del simbolo dell’elemento.

Na• Cl• 

•

• •
•

•
• Cl• 

•

• •
•

•
•• 

–Na+ NaCl
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Tipi di legami covalenti

✓ L. omonucleari (omeopolari)

✓ L. eteronucleari (eteropolari)

✓ L. dativo (eteropolari)

Identifica il numero di coppie di elettroni
condivise tra due atomi: singolo (una coppia)
doppio (due coppie) e triplo (tre coppie).

Ordine di legame
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Ad esempio, per la formazione del legame covalente
nella molecola H2 può essere descritta così:

Notazione di Lewis per il legame covalente

H• H• + H• H• 
Nella notazione di Lewis, il legame covalente si
indica con una coppia di elettroni tra i due atomi
legati. In alternativa, si mette un trattino che
indica appunto una coppia di elettroni condivisa.

H H

I due elettroni si trovano con elevata probabilità
nella regione fra i due atomi per cui si può
affermare che ciascun atomo di idrogeno di H2
presenta la configurazione elettronica dell'elio, 1s2.
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Esempio: HF (acido fluoridrico)

1s1

H• F• 

•

• •
•

•
•H •

1s2 [He]2s22p6

H FF
[He]2s22p5

• 

•

•
•

•

•
•+

Esempio: Br2

[Ar]4s24p5

Br

• 

•

• •
•

•
•Br

• 

•

•
• •

•
• + Br

• 

•

• •
•

•
•Br

• 
•

•
• •

•
•

[Ar]4s24p6

Il legame covalente si forma in seguito
all’appaiamento di due elettroni spaiati su ogni
atomo. Ciascun atomo acquista così una
configurazione elettronica a gas nobile.
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F• 

•

•
•

•

•
•H •

Nella notazione di Lewis, si identificano coppie di 
elettroni di legame (di valenza o condivisi) e coppie

di elettroni non leganti o solitarie che non 
partecipano al legame.

Coppia di
legame

Coppie
solitarie

Secondo tale schema, il  numero di legami covalenti
formati da un atomo è uguale al numero di elettroni

disaccoppiati presenti nel suo simbolo di Lewis.

Regola dell’ottetto.
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Regola dell’ottetto
Nella formazione di uno o più legami covalenti
ognuno degli atomi raggiunge la configurazione

elettronica di un gas nobile. 
A parte poche eccezioni (H, Li, He), tutti gli altri
atomi possono contenere otto elettroni nel loro

guscio di valenza. 
La tendenza di un atomo in una molecola ad avere 
otto elettroni nel proprio guscio di valenza è detta 

regola dell'ottetto.

Questa regola è seguita dalla maggior parte delle 
molecole ma non da tutte.
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Nel caso di un legame covalente fra due atomi uguali,
gli elettroni di legame sono equamente condivisi. Cioè
essi hanno la stessa probabilità i trovarsi su entrambi
gli atomi.

Legame covalente polare

Quando invece i due atomi legati sono diversi, gli
elettroni di legame hanno maggiore probabilità di
trovarsi in prossimità di un atomo piuttosto che
dell'altro, e si parla di legame covalente polare.

Ciò è dovuto al fatto che la forza di attrazione che un
nucleo esercita sugli elettroni di un altro atomo
legato è identica.

La polarità di un legame covalente può essere dedotta se si
conosce il valore di elettronegatività degli atomi legati. 
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Elettronegatività
Misura la tendenza di un atomo ad attirare su di
sé gli elettroni di legame.

L’elettronegatività secondo Mulliken (c)
rappresenta la media aritmetica dei valori del
potenziale di ionizzazione e di affinità elettronica.

Si misura in valori arbitrari e può essere espressa
solo per gli elementi che formano legami chimici
(non per i gas nobili). Esistono, infatti, diverse
scale di elettronegatività.

La scala di elettronegatività più usata è quella
proposta da Pauling, che si basa invece su misure
di energie di legame. Qualitativamente le due
scale sono equivalenti
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Una molecola biatomica con legame covalente
polarizzato è caratterizzata da un momento dipolare

non nullo. 
La molecola risulta polarizzata come un dipolo

elettrico, con una parziale carica positiva sull’atomo
meno elettronegativo ed una parziale carica negativa

su quello più elettronegativo.

H–Cl
d+ d–

Br–Cl
d+ d–

(2,1)     (3,0)  (2,8)      (3,0)  

d+ d– d+ d–
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La coppia di elettroni condivisa tra due atomi 
proviene solo da uno di essi. Per formare un 

legame dativo occorre:

Legame dativo (o di coordinazione)

1) Un atomo che ha raggiunto lo stato otteziale
mediante legami covalenti con una o più
coppie solitarie.

2) Un altro atomo (anche in una molecola) che 
presenta un orbitale vuoto.

Viene definito anche legame donatore-accettore
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H+

+ (1s0)

H+
+

H N H

H H N H

H

H
(+)

N

• 

•

• •
•

•
•H • 

H
H

Ammoniaca

N

• 
•

• •
•

•
•H • 

H
H

H (+)

Ione ammonio

Il legame dativo si indica con una freccia che
parte dall’atomo donatore del doppietto

elettronico.
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Non sempre le formule di struttura di Lewis sono in 
accordo con i risultati sperimentali.

Risonanza

Ad esempio per l’ozono (O3) è possibile scrivere due 
formule di struttura diverse che sono equivalenti

O• O • ••• •

• •
O• • •
• •

• •• 
• • 

• • OO
• •• •O• • •

• •
• •• 

• • 

• • 

O O O
Ma nessuna delle due formule corrisponde alla realtà: 

i due legami sono della stessa lunghezza.
Le formule di risonanza si scrivono tra parentesi
quadre e si separano da una freccia a due punte.

O O O
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È caratteristico dei metalli, elementi duttili malleabili
e buoni conduttori di calore ed elettricità.

Legame metallico

È un legame ad elettroni delocalizzati, quelli dello strato
più esterno dell’elemento metallico.

Non è possibile localizzare tutti gli
elettroni esterni di tutti gli atomi su
atomi specifici.

Pertanto, si verifica una situazione
in cui un grande numero di cationi è
tenuto insieme da un enorme
numero di elettroni.
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Il legame ad idrogeno

Il legame ad idrogeno si
può formare ogni volta che
un atomo di idrogeno,
legato covalentemente ad
un atomo fortemente
elettronegativo e di piccole
dimensioni (F, O, N), si
trova ad una certa
distanza da un altro atomo
di questo tipo di elementi.
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Molecola di acqua
L’ossigeno presenta ibridazione sp3. L’ossigeno è legato 

ai due atomi di idrogeno mediante legami covalenti 
polarizzati. L’angolo di legame è di circa 105°. 
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Allo stato solido,
(ghiaccio) ogni molecola
di acqua forma 4 legami
ad idrogeno così
ordinati da conferire al
ghiaccio una struttura
cristallina.

I legami ad idrogeno sono i responsabili dello
stato fisico dell’acqua.

Allo stato liquido, il
numero di legami ad
idrogeno è inferiore.
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L’intensità del legame ad H dipende anche dalla
disposizione dei tre atomi considerati.

Il legame è più forte se i tre atomi sono orientati
lungo lo stesso asse.
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Alcuni esempi di legami ad idrogeno

Questi tipi di legami si instaurano ogni volta che 
un atomo di idrogeno fa da ponte tra due atomi 

fortemente elettronegativi (N, O, F)
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Alcuni esempi di legami ad idrogeno
di importanza biologica
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Solubilizzazione delle 
sostanze ioniche in 
ambiente acquoso 

mediante solvatazione 
degli ioni.

Dissociazione elettrolitica.

L’acqua è il solvente 
universale nei sistemi 

biologici.

Composto covalente con 
elevata costante 

dielettrica.



27

Solubilizzazione di 
sostanze covalenti 

mediante 
formazione di 

legami idrogeno tra 
il solvente (acqua) 

ed il soluto.
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Forze di van der 
Waals:

interazioni tra dipoli
istantanei

Altre interazioni 
deboli che 

coinvolgono 
molecole neutre: 
interazioni tra 

dipoli
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Interazioni idrofobiche

Comportamento dell’olio in acqua

Legami  ad
idrogeno

Le molecole
d’acqua si

“strutturano” 
intorno ai soluti

idrofobici
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Le interazioni deboli
✹ Interazioni non covalenti di piccola intensità
ü Legami ad idrogeno
ü Interazioni tra gruppi carichi

ü Forze di van der Waals

ü Interazioni idrofobiche

✹ Singolarmente poco rilevanti ma collettivamente 
importanti anche dal punto di vista biologico

✹ Interazioni di natura transitoria che conferiscono 
flessibilità e stabilità alle biomolecole


