
Disposizione dei gruppi di elettroni e forma molecolare

La geometria molecolare è la disposizione
tridimensionale dei atomi legati all’atomo centrale. E’
definita solo dalla posizione relativa dei nuclei.

La geometria/forma molecolare può essere classificata 
con la notazione

AXmEn
A = atomo cemtrale
X = coppie di e- di legame 
E = coppie di e- 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 maggiore densità elettronica respinge i due
legami singoli piu ̀ 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 tre forme molecolari della disposizione
tetraedrica dei gruppi di elettroni



Le quattro forme molecolari della disposizione a 
bipiramide trigonaledei gruppi di elettroni



Le quattro forme molecolari della disposizione a 
bipiramide trigonaledei gruppi di elettroni



Le tre forme molecolari della disposizione
ottaedrica dei gruppi di elettroni



Le tre forme molecolari della disposizione
ottaedrica dei gruppi di elettroni



• I doppietti non condivisi richiedono più spazio di 
quelli condivisi

• Esiste un ordine di repulsioni elettroniche

lp/lp > lp/bp > bp/bp

• lp = doppietto non 
condiviso (lone pair)

• bp = doppietto condiviso 
(bond pair)



STATI DI AGGREGAZIONE

LIQUIDO

GAS

SOLIDO

HCl
NH3
SO2

H2O
CHCl3
C2H5OH

PROTEINE
C6H12O6

LIQUIDO

GAS

SOLIDO

O2
N2
CO2

Br2

I2



Stato di 
Aggregazione 

Forma e Volume Compressibilità Fluidità 

GAS Assume la forma e il volume del recipiente Alta Alta 

LIQUIDO Assume la forma del recipiente ma ha volume 

proprio 

Molto bassa Moderata 

SOLIDO Ha forma e volume propri Quasi nulla Quasi nulla 

 



• Solidi & liquidi sono stati condensati
• Atomi, ioni, molecole sono vicini l’uno 

all’altro
• Molto poco comprimibili

• Liquidi & gas sono fluidi
• Fluiscono facilmente

• Le attrazioni intermolecolari sono forti in 
liquidi & solidi



In chimica, le forze di van der Waals, chiamate così in onore dello
studioso Johannes Diderik van der Waals che ne formula la legge
nel 1873, sono forze attrattive o repulsive tra molecole. Il termine
forza di van de Waals include tre tipi diversi di interazione
intermolecolari:

• forza dipolo permanente-dipolo permanente (o forza di Keesom)
• forza dipolo permanente-dipolo indotto (o forza di Debye)
• forza dipolo indotto istantaneo-dipolo indotto istantaneo (o forza
di dispersione di London)

Occasionalmente questo termine si generalizza indicando la
totalità delle forze intermolecolari.
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Le sostanze molecolari polari hanno di solito Tfus e Teb più alte di quelle 
di sostanze non polari, di pari peso molecolare. Le molecole polari 
interagiscono tra loro con energia di interazione, V, tra due dipoli 
permanenti µA e µB distanti r tra loro pari a
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Dove kB è la costante di Boltzmann. 
L’interazione diminuisce al crescere 
della distanza e della temperatura T







Una molecola polare può dare luogo ad una interazione intermolecolare attrattiva
nei confronti di una molecola apolare a distanza r, inducendo su di essa
momento di dipolo indotto proporzionale all’intensità del campo elettrico
generato dal dipolo permanente

a è la polarizzabilità della molecola ed ha unità di misura C2m2J-1. Di solito si
usa il parametro a’

Poiché a’ ha le dimensioni di un volume, viene chiamata volume di
polarizzabilità della molecola non polare

Eindotto a=µ
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sostanza He H2 N2 CH4 CO2 C6H6 CCl4

α' (Å3=10�30m3) 0.2 0.8 1.77 2.60 2.63 10.4 10.5



L’energia di interazione intermolecolare attrattiva
dipolo permanente-dipolo indotto è quindi data da
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Anche fra molecole di sostanze apolari
deve esistere una forma di attrazione,
visto che anche tali sostanze sono in
grado di liquefare e solidificare.
La forza corrispondente a questa
interazione si chiama forza di dispersione
di London e si origina dalla presenza di
dipoli istantanei, che anche le molecole
apolari possiedono, dovuti alla
fluttuazione della carica elettronica.
Un dipolo istantaneo induce un dipolo
sulla molecola adiacente generando
l’interazione attrattiva.
L’intensità dell’interazione dipende dalla
polarizzabilità delle molecole in quanto il
momento dipolare istantaneo dipende
dalla mobilità degli elettroni.



Dipolo istantaneo

Dipolo indotto
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I è l’energia di ionizzazione dell’atomo o
della molecola

V si annulla rapidamente con la distanza



La polarizzabilità di una molecola non polare è tanto 
più grande quanto maggiori sono le dimensioni della 
molecola stessa

Cl - Cl Br - Br I - I< <
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