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CHIMICA ORGANICA = Chimica dei composti del carbonio

Joseph Proust 1754-1826

Composti Chimici Inorganici 
Legge delle proporzioni definite: quando due o più elementi reagiscono, 
per formare un determinato composto, si combinano sempre secondo 
proporzioni in massa definite e costanti.

pirite, FeS2 acqua, H2O        cloruro di sodio, NaCl

Composti Chimici Organici
Si pensavo fossero prodotti solo da organismi viventi

CH4 C2H6 CnH2n+2

C2H4 CnH2n

C2H2 CnHn

Entità non viventi: inorganiche

Entità viventi: organiche Scintilla vitale (Vitalismo)



1828: La fine del vitalismo

Friedrich Woehler 
1800-1882



Molti farmaci sono composti organici

Esistono approssimativamente 60.000.000 di composti organici, naturali e di sintesi, e ogni anno ne 
vengono preparati sempre di più.

• Carboidrati, lipidi, proteine ​​e acidi nucleici sono composti organici prodotti da organismi viventi.

• Facciamo ampio uso di prodotti naturali derivati, dalle piante (cotone, carta, legno), dagli animali (pelle, 
seta, lana), dall'olio fossile (benzina, oli).

• Modificando i composti naturali (principalmente derivati dal petrolio) produciamo anche un'ampia 
varietà di prodotti sintetici, come farmaci, materie plastiche, vernici, coloranti, fibre artificiali, 
fertilizzanti, aromi, cosmetici, detergenti, profumi, dolcificanti, ecc.

Paracetamolo

Taxolo (chemioterapico)Aspirina

I COMPOSTI ORGANICI SONO DAPPERTUTTO



Molte sostanze tossiche sono composti organici

Piretro sintetico
(insetticida)

Sarin
(gas nervino)

palitossina



Molti coloranti sono composti organici

Antocianine
(cambiamo colore con il pH)

Rosa
(pH acidico)

Fiordaliso
(pH basico)

Indaco
(da Indigofera tinctoria)

Molte sostanze odorose (piacevoli o spiacevoli) sono composti organici

Mentolol

menta
Ter-Butilmercaptano
(aggiunto al metano)



Numero atomico: 6 (numero di protoni)
Peso atomico: 12.01 (peso mediato sul peso degli isotopi)
2 isotopi + 1 isotopo radioattivo

12C (99,98%): 6 protoni, 6 neutroni
13C (1,11%):   6 protoni, 7 neutroni
14C (tracce):   6 protoni, 8 neutroni

Configurazione elettronica:   1s2

2s2 2p2

Carbone

La chimica organica è la chimica del CARBONIO

Grafite (esagonale)

Diamante (tetraedrico)

Fullerene

Nanotubo grafene



elettronegatività

Il carbonio forma legami covalenti forti con molti altri elementi

Legame 
Energia di 

dissociazione 
(KJmol-1) 

Legame 
Energia di 

dissociazione 
(KJmol-1) 
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Il carbonio è tetravalente e forma catene
1

2 3      4      3      2     1



Struttura atomica e legami

Gruppo

Prima riga

Seconda riga

Colonne

Nella maggior parte dei composti organici il 

carbonio è legato a pochi elementi



Struttura atomica e legami



Modello di Lewis

Nella formazione del legame ogni atomo cerca di raggiungere la configurazione elettronica del gas 
nobile più vicino (regola dell’ottetto)

Legame ionico

Legame covalente



Legami covalenti e ionici



Legami covalenti e ionici

DX = differenza di elettronegatività

 ΔX > 1.9 legame ionico

 ΔX  < 0.5 legame covalente

 ΔX = 0.5 – 1.9 legame covalente polare



Legami covalenti e ionici

HNO3



Geometria delle molecole

• La geometria della molecola è definita: 
• Lunghezza del legame

• Angolo di legame

La lunghezza del legame decresce nel periodo

La lunghezza del legame cresce scendendo nel gruppo

lunghezza di legame

lunghezza di legame



legame lunghezza (Å) legame lunghezza (Å) legame lunghezza (Å)

Lunghezze di legame
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• Il numero degli Valence Shell Electron Pairs (gruppi) attorno ad 
una atomo definisce la sua geometria. 

• Un gruppo è un legame con un altro atomo o una coppia di 
elettroni non condivisi.

• I gruppi cercano di mettersi più lontano possibile per la 
repulsione tra gli elettroni.

Number of groups Geometry Angle

2 lineare 180°

3 trigonale planare 120°

4 tetraedrica 109.5°

Geometria – Teoria VSEPR (Valence Shell Electron Pairs )
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Tetraedrica Planare quadrata

Preferita Non osservata

4 gruppi: CH4 (metano)

Rappresentazione tridimensionale del metano



2 molecole trigonali

3 atomi attorno al B 3 atomi attorno ogni C

Tutti i quattro atomi sono 
sul piano

Modello space-filling

Modello ball-and-stick

3 gruppi: BF3 e C2H4 (etilene)

Tutti i 6 atomi sono sul 
piano



2 atomi attorno ogni C

≡

2 atomi attorno al Be

2 molecole lineari

2 gruppi: BeH2 and C2H2 (acetilene)



Energie dei legami multipli

Il modello di Lewis non è adeguato 

360
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Legame
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Energia di dissociazione 
del legame (kJ/M)
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• I legami sono formati dalla sovrapposizione in fase di due 
orbitali atomici che contribuiscono ciascuno con un elettrone.

• La coppia di elettroni è localizzata tra due atomi ed è condivisa 
da entrambi gli atomi.

• L'idrogeno usa l'orbitale 1s per formare legami s. Gli atomi del  
2° periodo usano gli orbitali ibridi (sp3, sp2, sp) per formare 
legami s. 

• Gli atomi del  2° periodo usano gli orbitali p per formare legami 
p. 

• Gli orbitali atomici si sovrappongono meglio nei legami s (co-
lineare) che nei legami p (paralleli).

Teoria dell’orbitale di valenza



Orbitali atomici del carbonio

s                     p                        2p                 3 x 2p orbitals



Sovrapposizione lungo l’asse del legame: legame s

1s(H)-1s(H)
H2

X

2px(F)-2px(F)
F-F

X

2px(F)-1s(H)
F-H

X

Sovrapposizione attraverso lo spazio: legame p
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• Il mescolamento di un orbitale 2s con tre orbitali 2p genera 
quattro orbitali sp3, ognuno con un lobo grande e uno piccolo.

p sp3

2s 3 x 2p

ibridizzazione

4 x sp3

Orbitali ibridi sp3
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La sovrapposizione di un orbitale 1s contenente un elettrone 

dell’idrogeno con un orbitale sp3 contenente un elettrone del 

carbonio genera un legame s.

s

ss

s

sp3
+ –Cs

+
H

s C–H C –H +

Metano
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C sp3 tetraedricietano
Due ibridi sp3 si 
sovrappongono a dare un 
legame C–C s

Un orbitale ibrido sp3del C si 
sovrappone con un orbitale 1s
del H a dare un legame C-H s

Etano



Etilene C2H4 - Ibrido sp2

3 gruppi attorno al C

Gli atomi di C sono sp2 

Ibridi Sp2

Doppio legame C-C



Acetlene C2H2 - Ibrido sp



109.6°

dC-C (pm):    154                          133                              120
dC-H (pm):    110                          107.6                          106 
EC-C (kJ/M): 376                          611                              835

121.7° 180°

Strutture di C2H6, C2H4, C2H2



Ibridizzazione di O, S, N 

[He]2s22p4 [Ne]3s23p4

[He]2s22p3



• La struttura e le proprietà di alcune molecole non possono essere spiegate dal 
semplice modello dell’orbitale di valenza con gli elettroni localizzati. 

• In questo caso, una singola struttura di Lewis viene sostituita da un insieme di 
strutture di Lewis: si dice che la molecola risuoni tra queste strutture e questo 
fenomeno è chiamato risonanza.

Delocalizzazione di legami ed elettroni: Risonanza

CH3CH2OH: pKa 16                            CH3COOH: pKa 4.75 

Carica localizzata

meno stabile Carica 

delocalizzata

più stabile

Strutture di risonanza Ibrido di 

risonanza



• Le strutture di risonanza hanno la stessa disposizione degli atomi ma una 
diversa disposizione degli elettroni (elettroni π e coppie solitarie).

• Le lunghezze e gli angoli dei legami non cambiano nelle strutture di 
risonanza.

• Le strutture di risonanza devono rispettare le regole di Lewis (ottetto)
• La risonanza è una semplice teoria per adattare le strutture convenzionali 

di Lewis alla rappresentazione di molecole con elettroni e legami 
delocalizzati.

• Le strutture di risonanza non sono reali. Nessuna singola struttura di 
risonanza può rappresentare adeguatamente la struttura reale di una 
specie con elettroni delocalizzati. 

• Le strutture di risonanza non sono isomeri.  Esse differiscono solo nella 
distribuzione degli elettroni e non nella disposizione dei nuclei. 

• Le strutture di risonanza non sono in equilibrio. 

RISONANZA



Risonanza

benzene



Legami polari e interazioni intramolecolari

 Le interazioni intramolecolari (tra due o più molecole) sono interazioni non covalenti

Il tipo di interazione dipende dai gruppi presenti e dalla geometria della molecola

Nelle molecole neutre le interazioni più importanti sono di natura elettrostatica e si dividono in:

Interazioni di Van der Waals (forze di dipersione di London dispersion forces) – VDW

Interazioni dipolo-dipolo  – DD

Legami ad idrogeno – HB

 Nelle molecole cariche sono anche presenti interazioni elettrostatiche ione-ione o 
ione-dipolo

fo
rz

a



• Molecole polari hanno uno o più legami covalenti polari. 

Es. H2O

• Molecole non polari o non hanno legami covalenti polari o i momenti di 
dipolo si cancellano. ES. CO2

Momento di dipolo

CCl4 d = 0 D CH2Cl2 d = 1.62 D

I dipoli si cancellano I dipoli si sommano



Il legame ad idrogeno

Il legame ad idrogeno è una interazione tra un idrogeno 
di un gruppo O-H o N-H e un doppietto solitario di un O 
o un N. 

Legame ad idrogeno



Interazione Dipolo-Dipolo

Le interazioni dipolo-dipolo sono interazioni 
elettrostatiche tra dipoli permanenti (legami polari)

Interazione dipolo-dipolo



Forze di Van der Waals (London)

Le forze di VdW sono interazioni deboli tra dipoli indotti non 
permanenti.

Sono le uniche forze di interazione tra molecole non polari.

I dipoli si generano da un temporanea asimmetria nella distribuzione elettronica

Interazioni di VdW tra due molecole di metano



Le interazioni di Van der Waals sono presenti in tutte le molecole

Più grande è l’area di contatto tra le molecole più forti sono le interazioni

Molecole lunghe e cilindriche:
Interazioni più forti

Molecole compatte e sferiche:
Interazioni più deboli

n-pentano

neopentano

Forze di Van der Waals (London)



Atomi piccoli sono poco polarizzabili

Atomi grandi sono più polarizzabili

Interazione più forte

Le forze di VdW dipendo dalla polarizzabilità degli atomi.

Atomi più grandi come lo Iodio trattengono meno fortemente gli 
elettroni e sono più polarizzabili rispetto ad atomi più piccoli come 
il Fluoro.

Interazione più debole

Forze di Van der Waals (London)



Le molecole polari interagiscono più fortemente di quelle apolari

Interazione Forza relativa Presente in Esempi

Van der Waals

VDW
Molto debole Tutte le molecole

Dipolo-dipolo

DD
Debole Dipoli permanenti

Legame ad idrogeno

HB
forte

Molecule con OH, NH,

etc.

ioniche Molto forti Composti ionici

Riassunto



Punto di ebollizione

 Il punto di ebollizione è la temperatura a cui la tensione di vapore di un 
liquido eguaglia la pressione esterna

 Il punto di ebollizione riflette l’energia richiesta a far passare una molecola 
dallo stato liquido allo stato gassoso rompendo le interazioni intramolecolari

Tra molecole di peso simile più grandi sono le interazioni molecolari più alto 
è il punto di ebollizione

Van der Waals Dipolo-dipolo Legame ad idrogeno

Boiling point

1-butanolo (m.w. 74)pentano (m.w. 72) butanale (m.w. 72)



b.p. = 102 °C b.p. = 56 °C

b.p. = –78 °Cb.p. = 42 °C

Area superficiale più grande

I è più polarizzabile F è meno polarizzabile

Punto di ebollizione

Area superficiale più piccola



Punto di fusione

M.p. and b.p. seguono lo stesso ansamento

Punto di fusione

1-butanolopentano butanale


