
TEORIA DEL LEGAME DI VALENZA (VB) 
e

GEOMETRIA MOLECOLARE (teoria VSEPR)



Metodi basati sulla meccanica quantistica:
VB e MO

La descrizione più corretta della struttura elettronica delle
molecole, come quella degli atomi, è basata sulla meccanica
quantistica.
Esistono due principali teorie semplificate basate sulla meccanica
quantistica e che differiscono per le approssimazioni usate:

- teoria del legame di valenza (VB)
- teoria degli orbitali molecolari (MO)



TEORIA DEL LEGAME DI VALENZA
La teoria del legame di valenza costituisce l’interpretazione quantomeccanica
della teoria di Lewis. Nell'approccio di Lewis il legame covalente è dovuto alla
condivisione di una coppia di elettroni da parte di due atomi. Anche la teoria del
legame di valenza (VB) è strettamente collegata al concetto di accoppiamento
elettronico, con ogni coppia di elettroni che lega appunto due nuclei.
Secondo la teoria VB un legame tra due atomi si forma se sono verificate le
seguenti condizioni:

1. 1. Un orbitale di un atomo ed un orbitale dell’altro atomo
si sovrappongono

2. 2. Il numero complessivo di elettroni contenuti nei due
orbitali sovrapposti non è maggiore di due

La forza del legame dipende dal grado di sovrapposizione,
maggiore è la sovrapposizione, più forte è il legame
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Classificazione dei legami

Orbitali s - s

Simmetria cilindrica attorno all’asse internucleare
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Orbitali s - p
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Orbitali p - p

Simmetria cilindrica attorno all’asse internucleare

Ci sono due modi in cui gli orbitali p si possono sovrapporre 
(es. F2 )
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Quando si ha simmetria cilindrica attorno 
all’asse internucleare il legame è di tipo .
Gli orbitali si sovrappongono “frontalmente”



Orbitali p - p
C’è un’altra maniera in cui gli orbitali p si possono sovrapporre

Non c’è simmetria cilindrica attorno all’asse internucleare. Gli
orbitali si sovrappongono “lateralmente”. C’è un piano di
densità elettronica nulla che contiene l’asse internucleare.

Legame di tipo 



ogni atomo N ha configurazione 
elettronica 1s2 2s2 2p3

si formano un legame di tipo  e 
due legami di tipo 

Esempio : Molecola N2

x




Legame triplo





Legami sigma  e pi-greco 
legame covalente  parziale sovrapposizione di 2 orbitali

lungo la congiungente dei 2 nuclei

legame 

sovrapposizione 2 orbitali p

sovrapposizione di 2 orbitali ibridi sp3
formazione legame 

2 orbitali paralleli legame 

parziale sovrapposizione 2 orbitali p paralleli

sovrapposizione 4 ibridi sp2 →1 legame → 1 legame 

legame direzionale



La geometria delle molecole

Dalle formule di Lewis
alla 

Teoria VSEPR











Il fattore principale che determina la geometria molecolare è la
repulsione relativa fra le coppie di elettroni (di legame e di non
legame) che circondano l’atomo centrale
Le molecole adottano la geometria (forma) che minimizza tali
repulsioni

Modello: disposizione di n cariche negative sulla superficie di una
sfera che più minimizza la repulsione tra le n cariche. [Esempi:
disposizione di 2,3,4,5,6 cariche negative sulla superficie di una
sfera]

Un atomo ha elettroni di valenza che possono essere impiegati per
formare legami singoli, doppi o tripli, oppure possono rimanere non
condivisi

Teoria VSEPR







Sebbene le molecole abbiano geometrie diverse, gli orbitali che ospitano le 
coppie di legame e le coppie solitarie hanno disposizione tetraedrica





VSEPR
influenza dei doppietti di non legame sulla forma delle molecole

i doppietti elettronici di non legame esercitano una repulsione sui doppietti di legame
gli angoli tra gli orbitali molecolari vengono ridotti

107° 105°

109°

H2SO4 H3PO4

ione ammonio [NH4]+

il doppietto non condiviso dell’azotodell’ammoniaca attira uno ione H+ che si legacovalentemente alla molecola NH3

ammoniaca

H+



In pratica:
1. Si determinano gli elettroni di valenza presenti nella molecola
sommando gli elettroni di valenza degli atomi che si legano
2. Si determina quindi il numero di coppie di elettroni totali da sistemare
nella molecola
3. Si individua l’atomo centrale che generalmente è l’atomo meno
elettronegativo (il primo a sinistra nella formula, eccetto per H2O)
4. Si legano gli altri atomi all’atomo centrale ognuno con un singolo
legame
5. Si dispongono tre doppietti intorno ad ogni atomo periferico (eccetto
per l’H) in modo che questi raggiungano la configurazione otteziale
6. Si dispongono le restanti coppie di elettroni (di non legame), se vi
sono, intorno all’atomo centrale

La geometria della molecola viene determinata sulla base della
disposizione che minimizza la repulsione tra le coppie di elettroni
(di legame e di non legame) disposte intorno all’atomo centrale
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LEGAMI MULTIPLI 
effetto sulla geometria molecolare

1. La geometria molecolare è determinata dalla disposizione dei legami di 
tipo σ. 
2. L’introduzione di legami di tipo π nella struttura molecolare non ne altera 
la geometria.

Es. SO42-; CO2; SO2; SO32-


