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∆οµή των µορίων 

 

Η ύπαρξη δοµής σε ένα µόριο είναι µοναδικό φαινόµενο που προκύπτει από την 

αλληλεπίδραση αρκετών ενεργειακών παραγόντων. Η πρόβλεψη συνεπώς µιας µοριακής 

δοµής δεν είναι εύκολη. Παρ’ όλα αυτά µπορούν να χρησιµοποιηθούν ορισµένοι κανόνες 

που στο σύνολο τους καλύπτουν ένα µέσο όρο των διαφόρων δυνάµεων που ενέχονται 

στο σχηµατισµό µιας µοριακής δοµής. 

Βασική διαπίστωση στην οποία στηρίζονται οι παραπάνω κανόνες αποτελεί το ότι στις 

ηλεκτρονιακές δοµές µορίων ζεύγη ηλεκτρονίων µοιράζονται κατά τον σχηµατισµό 

χηµικού δεσµού µεταξύ ατόµων. 

Η έννοια του τέλειου ζευγαρώµατος ηλεκτρονίων του Lewis αποτελεί τη βάση της 

ανάπτυξης της ιεραρχίας µοντέλων µοριακής δοµής και µοντέλων χηµικού δεσµού. 

Έτσι προέκυψαν οι ηλεκτρονικές δοµές Lewis που στην ουσία δηµιουργούνται ως 

αποτέλεσµα της κατανοµής ηλεκτρονίων σθένους σε ένα µόριο κατά ζεύγη. Τα ζεύγη 

αυτά των ηλεκτρονίων µπορεί να είναι: 

1. Ζεύγη που µοιράζονται από διπλανά άτοµα ή 

2. µονήρη ζεύγη ηλεκτρονίων που εντοπίζονται σε ένα άτοµο. 

Η θεωρία που αναπτύχθηκε για να εξηγήσει τη δοµή των µορίων ονοµάζεται Θεωρία 

Άπωσης Ζευγών Ηλεκτρονίων Στοιβάδας Σθένους (Valence Shell Electron Pair Repulsion, 

VSEPR). 

Η θεωρία αυτή στηρίζεται στις απωστικές δυνάµεις που αναπτύσσονται µεταξύ 

ηλεκτρονίων σε ενδοµοριακό επίπεδο. 

VSEPR και δοµές Lewis 

Η θεωρία εφαρµόζεται σε ενώσεις µε γενικό τύπο ΑΒn. Απλά παραδείγµατα ενώσεων 

είναι τα: 

  

CH4                                         I-Cl 

 

 

Το σύνολο των κανόνων που διέπουν την θεωρία αυτή είναι: 

1. Όλα τα ζεύγη ηλεκτρονίων λαµβάνονται υπ’ όψην (ενεργά). 

2. Οι απώσεις µεταξύ ζευγών ηλεκτρονίων καθορίζουν το µοριακό σχήµα. 

3. Οι απώσεις µεταξύ ζευγών ηλεκτρονίων ακολουθούν την παρακάτω σειρά 
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Lp-lp>>lp-bp>bp-bp1 

4.  Οι απώσεις µεταξύ δεσµών ακολουθούν την παρακάτω σειρά: 

tb-sb>>db-db>sb-sb2 

5. Οι απώσεις µεταξύ ζευγών ηλεκτρονίων σε χηµικούς δεσµούς ενώσεων της µορφής 

AQm ελαττώνονται ή αυξάνονται ανάλογα µε την ηλεκτραρνητικότητα του κεντρικού και 

των ακραίων ατόµων της ένωσης. 

Όσον αφορά την επιλογή του κεντρικού ατόµου για ένα µόριο ισχύουν οι παρακάτω 

κανόνες: 

• Κεντρικό άτοµο του µορίου είναι το λιγότερο ηλεκτραρνητικό. 

• Τα στοιχεία υδρογόνο και φθόριο δεν είναι κεντρικά άτοµα. 

• Τα αλογόνα εκτός του φθορίου είναι κεντρικά µόνο στις ενώσεις µε οξυγόνο ή και 

άλλα αλογόνα. 

• Το οξυγόνο λαµβάνεται ως κεντρικό άτοµο στις ενώσεις µε υδρογόνο και µε άτοµα 

περισσότερο ηλεκτραρνητικά. 

Παράδειγµα: 

Οξυχλωριούχος φωσφόρος, POCl3 

Σύµφωνα µε τους παραπάνω κανόνες έχουµε τις εξής δοµές Lewis: 

 

 

1. 2.     3.           4. 

 

 

Οι δοµές 1, 2 αποκλείονται αµέσως. Από τις υπόλοιπες σύµφωνα µε τους παραπάνω 

κανόνες η 4 είναι πιο πιθανή. Άρα κεντρικό άτοµο είναι ο φωσφόρος. 

Καταµετρούµε ηλεκτρόνια ή ζεύγη ηλεκτρονίων σθένους. Το σύνολο των ηλεκτρονίων 

είναι α) τα ηλεκτρόνια σθένους του κεντρικού ατόµου, β) τα ηλεκτρόνια των υπολοίπων 

στοιχείων που συµµετέχουν στους δεσµούς και γ) το φορτίο που προκύπτει από 

µετακίνηση των ηλεκτρονίων. 

Αθροίζοντας όλα τα παραπάνω υπολογίζουµε τα ηλεκτρόνια και κατ’ επέκταση τα 

ζεύγη των ηλεκτρονίων που υπάρχουν στη στοιβάδα σθένους του µορίου. Για το 

παράδειγµα του οξυχλωριούχου φωσφόρου έχουµε: 

1 P→5e- 

1 O→2e- 

                                                 
1 lp=lone pair, bp=bonding pair 
2 tb=triple bond, db=double bond, sb=single bond 
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3 Cl→3e-  

Άρα έχουµε ένα σύνολο 10 ηλεκτρονίων δηλαδή 5 ζευγών ηλεκτρονίων. Κάπως έτσι 

είναι το µόριο του οξυχλωριούχου φωσφόρου. 

Είναι προφανές ότι ο αριθµός των υποκαταστατών είναι n=4 και 

υπάρχει ένα ασύζευκτο ζεύγος ηλεκτρονίων στο κεντρικό άτοµο. 

 

 

Άλλο παράδειγµα είναι η αµµωνία. 

1 Ν→5e- 

3 H→3e- 

Άρα έχουµε ένα σύνολο 8 ηλεκτρονίων άρα 4 ζεύγη από τα οποία τα 

3 είναι για τα 3 Η και ένα ασύζευκτο. 

 Με βάση τον αριθµό των ζευγών ηλεκτρονίων µπορούµε να προτείνουµε δοµή για το 

εκάστοτε εξεταζόµενο µόριο. 

¤Όταν ο αριθµός συναρµογής είναι n=2 η γεωµετρία είναι γραµµική 

όπου η γωνία ανάµεσα στους δεσµούς είναι 180°. 

¤Όταν n=3 η γεωµετρία είναι επίπεδη τριγωνική 

όπου οι γωνίες είναι όλες ίσες µεταξύ τους και ίσες µε 120°. 

 

¤Όταν n=4 η γεωµετρία είναι τετραεδρική 

 

όπου οι γωνίες ανάµεσα στους δεσµούς είναι ίσες µε 109,5°. 

 

 

¤Όταν n=5 η γεωµετρία είναι τριγωνική διπυραµίδα 

 

όπου οι γωνίες µεταξύ των ισηµερινών δεσµών είναι ίσες µε 120° και οι 

γωνίες που σχηµατίζουν οι ισηµερινοί δεσµοί µε τους αξονικούς είναι 90°. 

 

¤Όταν n=6 τότε η γεωµετρία είναι οκταεδρική 

 

όπου όλες οι γωνίες µεταξύ των δεσµών είναι 90°. 
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¤Όταν n=7 η γεωµετρία είναι πενταγωνική διπυραµίδα 
 

 
 
 
 

 
Παράδειγµα 
Φωσφίνη PH3 
1 P→5e- 
3 H→3e- 
Άρα σύνολο 8 ηλεκτρόνια άρα 4 ζεύγη. Οπότε η φωσφίνη θα πρέπει να είναι 

τετραεδρική πράγµα το οποίο είναι αληθές αν λάβουµε υπόψην µας το µονήρες ζεύγος 
ηλεκτρονίων. 

σε περίπτωση που λαµβάνουµε µόνο τους υποκαταστάτες υπ’ όψην τότε 
θεωρούµε το µόριο τριγωνική πυραµίδα. 
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