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la sostanza prima di cui tutte le altre sono formate. 
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Premessa
Accenno alla microstruttura della materia secondo  
i postulati della meccanica quantistica

Uno dei postulati alla base della meccanica quantistica sostiene che gli elettroni s e p 
appartenenti allo stesso livello energetico, coesistano nell’atomo in due blocchi sepa-
rati: un blocco s che comprende 2 elettroni e un blocco p che comprende 6 elettroni. 
Le conseguenze teoriche possono essere sintetizzate nel seguente modo.

1. La simmetria degli orbitali s è sempre diversa dalla simmetria degli orbitali di 
tipo p.

«Gli orbitali di tipo s [...] sono visualizzati su superfici di contorno sferiche, di 
dimensioni crescenti con l’aumentare del numero quantico principale n che indica i 
livelli energetici»1.

«I tre orbitali di tipo p, px, py e pz , sono visualizzati su superfici di contorno bilobate, 
intorno ai rispettivi assi di simmetria cilindrica»2.
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PPrreemmeessssaa  
 

AAcccceennnnoo  aall llaa  mmiiccrroossttrruuttttuurraa  ddeell llaa   mmaatteerriiaa  sseeccoonnddoo  ii   ppoossttuullaattii   ddeell llaa  
mmeeccccaanniiccaa  qquuaannttiissttiiccaa  

 
Uno dei postulati alla base della meccanica quantistica sostiene che gli elettroni s e p 
appartenenti allo stesso livello energetico, coesistano nell’atomo in due blocchi separati: 
un blocco s che comprende 2 elettroni e un blocco p che comprende 6 elettroni. Le 
conseguenze teoriche possono essere sintetizzate nel seguente modo: 
 
1. La simmetria degli orbitali s è sempre diversa dalla simmetria degli orbitali di tipo p. 
 
«Gli orbitali di tipo s [...] sono visualizzati su superfici di contorno sferiche, di 
dimensioni crescenti con l’aumentare del numero quantico principale n che indica i livelli 
energetici»1. 
«I tre orbitali di tipo p, px, py e pz , sono visualizzati su superfici di contorno bilobate, 
intorno ai rispettivi assi di simmetria cilindrica».2 

 

orbitali s  3 orbitali p  

                
              px                                 py                                    pz 

 

Il guscio di un atomo appartenente al blocco p, allo stato fondamentale, si compone di un 
orbitale sferico s e uno, due o tre orbitali bilobati p. 
 

stato fondamentale dei gusci degli atomi del secondo rigo della tavola periodica 
guscio Li, Be guscio B guscio C guscio N, O, F, Ne  

        
 
2. Agli 8 elettroni sono stati attribuiti due livelli energetici differenti e, nello specifico, 

                                                             
1 B. Crociani, Appunti di Chimica. Con domande di autovalutazione, Aracne, Roma 2006, p. 54. 
2 Idem, p. 55. 

2 
 

i 2 elettroni localizzati negli orbitali s, si trovano ad un livello energetico inferiore 
rispetto ai 6 elettroni disposti negli orbitali p. 
 

 

energia maggiore  p  ↑↓ ↑↓  ↑↓  
  ↓↑     

energia minore  s  ↑↓ ↓↑ ↓↑  ↓↑ 
 

     Sulla base di questa assunzione, si introduce una modalità specifica con cui gli 
elettroni vanno a posizionarsi nei vari livelli energetici (metodo aufbau): gli orbitali 
considerati vuoti si riempiono a cominciare dall’orbitale con minore energia (gli orbitali 
s); successivamente gli elettroni vanno ad occupare gli orbitali con maggiore energia (gli 
orbitali p). Si riporta come esemplificazione le configurazioni elettroniche degli elementi 
del livello n = 2.  

 

Li 
 
 

 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

 

 

Be 
 
 

 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓    
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2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
     

2s ↑↓    
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2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
     

2s ↑↓    
 

 

 

N 
 
 

 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
     

2s ↑↓    
 

 

 

O 
 
 

 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
     

2s ↑↓    
 

 

 

F 
 
 

 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
     

2s ↑↓    
 

 

 

Ne 
 

 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
     

 

Il guscio di un atomo appartenente al blocco p, allo stato fondamentale, si compo-
ne di un orbitale sferico s e uno, due o tre orbitali bilobati p.

1 B. Crociani, Appunti di chimica. Con domande di autovalutazione, Aracne, Roma 2006, p. 54.
2 Ivi, p. 55.
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2. Agli 8 elettroni sono stati attribuiti due livelli energetici differenti e, nello spe-
cifico, i 2 elettroni localizzati negli orbitali s, si trovano ad un livello energetico 
inferiore rispetto ai 6 elettroni disposti negli orbitali p.
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Sulla base di questa assunzione, si introduce una modalità specifica con cui gli 
elettroni vanno a posizionarsi nei vari livelli energetici (metodo aufbau): gli orbita-
li considerati vuoti si riempiono a cominciare dall’orbitale con minore energia (gli 
orbitali s); successivamente gli elettroni vanno ad occupare gli orbitali con maggiore 
energia (gli orbitali p). Si riporta come esemplificazione le configurazioni elettroniche 
degli elementi del livello n = 2. 
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3. Gli elettroni di alcuni elementi, per poter effettuare i legami chimici covalenti, 
devono subire i processi formali di promozione energetica (eccitazione) e gli orbitali 
devono trasformarsi attraverso processi di ibridizzazione.

Tale impianto teorico circa la disposizione sul guscio degli elettroni s e p, della loro 
energia e del modo di riempimento degli orbitali è stato messo in discussione dopo gli 
anni ’20 con l’avvento di nuove tecnologie di visualizzazione al microscopio che hanno 
permesso un’analisi cristallografica reale della struttura dei composti chimici. 

Si osservino ad esempio i composti di carbonio.

aufbau di carbonio (allo stato fondamentale)
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C 

 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓   2 orbitali singolarmente occupati 
= possibilità di 2 legami covalenti  ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

 
     Secondo il metodo di riempimento degli orbitali aufbau, il carbonio ha solo 2 orbitali 
occupati singolarmente, permettendo di formare solo 2 legami covalenti. È noto, d’altra 
parte, che in generale il carbonio è in grado di formare  4 legami. Per ovviare a questa 
contraddizione la teoria del legame di valenza introduce il processo formale di promozione 
che consiste nell’eccitazione di un elettrone dall’orbitale 2s ad un orbitale 2p (a più alta 
energia). In questo modo un elettrone s passa dallo stato fondamentale allo stato eccitato. 
 

stato fondamentale stato eccitato 
 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

 
2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

 
 
      

                                     promozione di un elettrone s 
 
     Ne segue che gli elettroni nello stato eccitato hanno due diversi valori di energia: tre 
orbitali p a più alta energia e un orbitale s a più bassa energia. C’è da dire però che questo 
processo non basta a spiegare tutti i legami nei composti di carbonio: ad esempio, nel 
metano si possono osservare quattro legami che hanno medesima forza e lunghezza. 
Quindi gli elettroni di legame avranno lo stesso status energetico. 
     Successivamente al processo formale di promozione, venne teorizzato quello di  
ibridizzazione, che consiste nel far passare l’atomo ad un ulteriore stato energetico, 
denominato stato di valenza. Stando alla definizione di B. Crociani, infatti, «il processo 

4 
 

di ibridizzazione, successivo al processo di promozione (...) consiste in un mescolamento 
degli orbitali atomici 2s e 2p per ottenere orbitali atomici ibridi, equivalenti tra loro per 
energia e per simmetria (...)»3. 
     Sono quindi state introdotte tre tipologie di ibridizzazioni: sp, sp2, sp3. 
 

aufbau di carbonio 
stato fondamentale stato eccitato stati ibridizzati 

= stati di valenza 
 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

 
2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

                          x        y        z 
2p  ↑ ↑ ↑↓ 
sp ↑   ↑ 
2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 

 

  alchini 
 

2p   ↑↓ ↑ 
sp2 ↑ ↑ ↑  
2s ↑↓ ↓↑↓↑ 

 

  alcheni  
 

2p    ↑↓ 
sp3 ↑ ↑ ↑ ↑ 
2s ↑↓  
  alcani↓↑ 

 

 
     L’ibridizzazione degli orbitali determina la geometria della disposizione degli orbitali 
attorno al nucleo. Cambia, di conseguenza, la reciproca posizione degli orbitali, come di 
seguito illustrato: 
 

geometria e aufbau del carbonio allo stato fondamentale 
 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

orbitale s allo stato fondamentale orbitali p allo stato fondamentale 

  
 

 
 

                                                             
3 B. Crociani, Appunti di Chimica, cit., p. 104. 

Secondo il metodo di riempimento degli orbitali aufbau, il carbonio ha solo 2 orbi-
tali occupati singolarmente, permettendo di formare solo 2 legami covalenti. È noto, 
d’altra parte, che in generale il carbonio è in grado di formare 4 legami. Per ovviare a 
questa contraddizione la teoria del legame di valenza introduce il processo formale di 
promozione che consiste nell’eccitazione di un elettrone dall’orbitale 2s ad un orbitale 
2p (a più alta energia). In questo modo un elettrone s passa dallo stato fondamentale 
allo stato eccitato.
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3 
 

2s ↑↓    
 

4. Gli elettroni di alcuni elementi, per poter effettuare i legami chimici covalenti, devono 
subire i processi formali di promozione energetica (eccitazione) e gli orbitali devono 
trasformarsi attraverso processi di ibridizzazione. 
 
     Tale impianto teorico circa la disposizione sul guscio degli elettroni s e p, della loro 
energia e del modo di riempimento degli orbitali è stato messo in discussione dopo gli 
anni ’20 con l’avvento di nuove tecnologie di visualizzazione al microscopio che hanno 
permesso un’analisi cristallografica reale della struttura dei composti chimici.  

 
Si osservino ad esempio i composti di carbonio. 
 

aufbau di carbonio (allo stato fondamentale) 
 

 
C 

 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓   2 orbitali singolarmente occupati 
= possibilità di 2 legami covalenti  ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

 
     Secondo il metodo di riempimento degli orbitali aufbau, il carbonio ha solo 2 orbitali 
occupati singolarmente, permettendo di formare solo 2 legami covalenti. È noto, d’altra 
parte, che in generale il carbonio è in grado di formare  4 legami. Per ovviare a questa 
contraddizione la teoria del legame di valenza introduce il processo formale di promozione 
che consiste nell’eccitazione di un elettrone dall’orbitale 2s ad un orbitale 2p (a più alta 
energia). In questo modo un elettrone s passa dallo stato fondamentale allo stato eccitato. 
 

stato fondamentale stato eccitato 
 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

 
2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

 
 
      

                                     promozione di un elettrone s 
 
     Ne segue che gli elettroni nello stato eccitato hanno due diversi valori di energia: tre 
orbitali p a più alta energia e un orbitale s a più bassa energia. C’è da dire però che questo 
processo non basta a spiegare tutti i legami nei composti di carbonio: ad esempio, nel 
metano si possono osservare quattro legami che hanno medesima forza e lunghezza. 
Quindi gli elettroni di legame avranno lo stesso status energetico. 
     Successivamente al processo formale di promozione, venne teorizzato quello di  
ibridizzazione, che consiste nel far passare l’atomo ad un ulteriore stato energetico, 
denominato stato di valenza. Stando alla definizione di B. Crociani, infatti, «il processo 

4 
 

di ibridizzazione, successivo al processo di promozione (...) consiste in un mescolamento 
degli orbitali atomici 2s e 2p per ottenere orbitali atomici ibridi, equivalenti tra loro per 
energia e per simmetria (...)»3. 
     Sono quindi state introdotte tre tipologie di ibridizzazioni: sp, sp2, sp3. 
 

aufbau di carbonio 
stato fondamentale stato eccitato stati ibridizzati 

= stati di valenza 
 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

 
2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

                          x        y        z 
2p  ↑ ↑ ↑↓ 
sp ↑   ↑ 
2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 

 

  alchini 
 

2p   ↑↓ ↑ 
sp2 ↑ ↑ ↑  
2s ↑↓ ↓↑↓↑ 

 

  alcheni  
 

2p    ↑↓ 
sp3 ↑ ↑ ↑ ↑ 
2s ↑↓  
  alcani↓↑ 

 

 
     L’ibridizzazione degli orbitali determina la geometria della disposizione degli orbitali 
attorno al nucleo. Cambia, di conseguenza, la reciproca posizione degli orbitali, come di 
seguito illustrato: 
 

geometria e aufbau del carbonio allo stato fondamentale 
 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

orbitale s allo stato fondamentale orbitali p allo stato fondamentale 

  
 

 
 

                                                             
3 B. Crociani, Appunti di Chimica, cit., p. 104. 

Ne segue che gli elettroni nello stato eccitato hanno due diversi valori di energia: 
tre orbitali p a più alta energia e un orbitale s a più bassa energia. C’è da dire però 
che questo processo non basta a spiegare tutti i legami nei composti di carbonio: ad 
esempio, nel metano si possono osservare quattro legami che hanno medesima forza e 
lunghezza. Quindi gli elettroni di legame avranno lo stesso status energetico.

Successivamente al processo formale di promozione, venne teorizzato quello di ibri-
dizzazione, che consiste nel far passare l’atomo ad un ulteriore stato energetico, deno-
minato stato di valenza. Stando alla definizione di B. Crociani, infatti, «il processo 
di ibridizzazione, successivo al processo di promozione […] consiste in un mescolamento 
degli orbitali atomici 2s e 2p per ottenere orbitali atomici ibridi, equivalenti tra loro 
per energia e per simmetria»3.

Sono quindi state introdotte tre tipologie di ibridizzazioni: sp, sp2, sp3.

3 
 

2s ↑↓    
 

4. Gli elettroni di alcuni elementi, per poter effettuare i legami chimici covalenti, devono 
subire i processi formali di promozione energetica (eccitazione) e gli orbitali devono 
trasformarsi attraverso processi di ibridizzazione. 
 
     Tale impianto teorico circa la disposizione sul guscio degli elettroni s e p, della loro 
energia e del modo di riempimento degli orbitali è stato messo in discussione dopo gli 
anni ’20 con l’avvento di nuove tecnologie di visualizzazione al microscopio che hanno 
permesso un’analisi cristallografica reale della struttura dei composti chimici.  

 
Si osservino ad esempio i composti di carbonio. 
 

aufbau di carbonio (allo stato fondamentale) 
 

 
C 

 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓   2 orbitali singolarmente occupati 
= possibilità di 2 legami covalenti  ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

 
     Secondo il metodo di riempimento degli orbitali aufbau, il carbonio ha solo 2 orbitali 
occupati singolarmente, permettendo di formare solo 2 legami covalenti. È noto, d’altra 
parte, che in generale il carbonio è in grado di formare  4 legami. Per ovviare a questa 
contraddizione la teoria del legame di valenza introduce il processo formale di promozione 
che consiste nell’eccitazione di un elettrone dall’orbitale 2s ad un orbitale 2p (a più alta 
energia). In questo modo un elettrone s passa dallo stato fondamentale allo stato eccitato. 
 

stato fondamentale stato eccitato 
 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

 
2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

 
 
      

                                     promozione di un elettrone s 
 
     Ne segue che gli elettroni nello stato eccitato hanno due diversi valori di energia: tre 
orbitali p a più alta energia e un orbitale s a più bassa energia. C’è da dire però che questo 
processo non basta a spiegare tutti i legami nei composti di carbonio: ad esempio, nel 
metano si possono osservare quattro legami che hanno medesima forza e lunghezza. 
Quindi gli elettroni di legame avranno lo stesso status energetico. 
     Successivamente al processo formale di promozione, venne teorizzato quello di  
ibridizzazione, che consiste nel far passare l’atomo ad un ulteriore stato energetico, 
denominato stato di valenza. Stando alla definizione di B. Crociani, infatti, «il processo 

4 
 

di ibridizzazione, successivo al processo di promozione (...) consiste in un mescolamento 
degli orbitali atomici 2s e 2p per ottenere orbitali atomici ibridi, equivalenti tra loro per 
energia e per simmetria (...)»3. 
     Sono quindi state introdotte tre tipologie di ibridizzazioni: sp, sp2, sp3. 
 

aufbau di carbonio 
stato fondamentale stato eccitato stati ibridizzati 

= stati di valenza 
 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

 
2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

                          x        y        z 
2p  ↑ ↑ ↑↓ 
sp ↑   ↑ 
2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 

 

  alchini 
 

2p   ↑↓ ↑ 
sp2 ↑ ↑ ↑  
2s ↑↓ ↓↑↓↑ 

 

  alcheni  
 

2p    ↑↓ 
sp3 ↑ ↑ ↑ ↑ 
2s ↑↓  
  alcani↓↑ 

 

 
     L’ibridizzazione degli orbitali determina la geometria della disposizione degli orbitali 
attorno al nucleo. Cambia, di conseguenza, la reciproca posizione degli orbitali, come di 
seguito illustrato: 
 

geometria e aufbau del carbonio allo stato fondamentale 
 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

orbitale s allo stato fondamentale orbitali p allo stato fondamentale 

  
 

 
 

                                                             
3 B. Crociani, Appunti di Chimica, cit., p. 104. 

3 B. Crociani, Appunti di chimica, cit., p. 104.
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L’ibridizzazione degli orbitali determina la geometria della disposizione degli or-
bitali attorno al nucleo. Cambia, di conseguenza, la reciproca posizione degli orbitali, 
come di seguito illustrato:

3 
 

2s ↑↓    
 

4. Gli elettroni di alcuni elementi, per poter effettuare i legami chimici covalenti, devono 
subire i processi formali di promozione energetica (eccitazione) e gli orbitali devono 
trasformarsi attraverso processi di ibridizzazione. 
 
     Tale impianto teorico circa la disposizione sul guscio degli elettroni s e p, della loro 
energia e del modo di riempimento degli orbitali è stato messo in discussione dopo gli 
anni ’20 con l’avvento di nuove tecnologie di visualizzazione al microscopio che hanno 
permesso un’analisi cristallografica reale della struttura dei composti chimici.  

 
Si osservino ad esempio i composti di carbonio. 
 

aufbau di carbonio (allo stato fondamentale) 
 

 
C 

 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓   2 orbitali singolarmente occupati 
= possibilità di 2 legami covalenti  ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

 
     Secondo il metodo di riempimento degli orbitali aufbau, il carbonio ha solo 2 orbitali 
occupati singolarmente, permettendo di formare solo 2 legami covalenti. È noto, d’altra 
parte, che in generale il carbonio è in grado di formare  4 legami. Per ovviare a questa 
contraddizione la teoria del legame di valenza introduce il processo formale di promozione 
che consiste nell’eccitazione di un elettrone dall’orbitale 2s ad un orbitale 2p (a più alta 
energia). In questo modo un elettrone s passa dallo stato fondamentale allo stato eccitato. 
 

stato fondamentale stato eccitato 
 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

 
2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

 
 
      

                                     promozione di un elettrone s 
 
     Ne segue che gli elettroni nello stato eccitato hanno due diversi valori di energia: tre 
orbitali p a più alta energia e un orbitale s a più bassa energia. C’è da dire però che questo 
processo non basta a spiegare tutti i legami nei composti di carbonio: ad esempio, nel 
metano si possono osservare quattro legami che hanno medesima forza e lunghezza. 
Quindi gli elettroni di legame avranno lo stesso status energetico. 
     Successivamente al processo formale di promozione, venne teorizzato quello di  
ibridizzazione, che consiste nel far passare l’atomo ad un ulteriore stato energetico, 
denominato stato di valenza. Stando alla definizione di B. Crociani, infatti, «il processo 

4 
 

di ibridizzazione, successivo al processo di promozione (...) consiste in un mescolamento 
degli orbitali atomici 2s e 2p per ottenere orbitali atomici ibridi, equivalenti tra loro per 
energia e per simmetria (...)»3. 
     Sono quindi state introdotte tre tipologie di ibridizzazioni: sp, sp2, sp3. 
 

aufbau di carbonio 
stato fondamentale stato eccitato stati ibridizzati 

= stati di valenza 
 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

 
2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

                          x        y        z 
2p  ↑ ↑ ↑↓ 
sp ↑   ↑ 
2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 

 

  alchini 
 

2p   ↑↓ ↑ 
sp2 ↑ ↑ ↑  
2s ↑↓ ↓↑↓↑ 

 

  alcheni  
 

2p    ↑↓ 
sp3 ↑ ↑ ↑ ↑ 
2s ↑↓  
  alcani↓↑ 

 

 
     L’ibridizzazione degli orbitali determina la geometria della disposizione degli orbitali 
attorno al nucleo. Cambia, di conseguenza, la reciproca posizione degli orbitali, come di 
seguito illustrato: 
 

geometria e aufbau del carbonio allo stato fondamentale 
 

2p  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 
 ↓↑    

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

orbitale s allo stato fondamentale orbitali p allo stato fondamentale 

  
 

 
 

                                                             
3 B. Crociani, Appunti di Chimica, cit., p. 104. 
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Geometria e aufbau degli stati ibridizzati di carbonio 
orbitali sp orbitali sp2 orbitali sp3 

 

2p  ↑ ↑ ↑↓ 

sp ↑   ↑ 

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

 

2p   ↑↓ ↑ 

sp2 ↑ ↑ ↑  

2s ↑↓ ↓↑↓↑ 
 

 

2p    ↑↓ 

sp3 ↑ ↑ ↑ ↑ 

2s ↑↓  
 

 
Mescolamento tra 1 orbitale s e 1 
orbitale p produce 2 orbitali sp di 
simmetria lineare. Nell’atomo così 
ibridato si hanno 2 orbitali sp3 e 2 
orbitali p: px e py. 
 

 
Mescolamento tra 1 orbitale s e 2 
orbitali p produce 3 orbitali sp2 di 
simmetria trigonale planare. 
Nell’atomo così ibridato si hanno 3 
orbitali sp2 e 1 orbitale pz. 

 
Mescolamento tra 1 orbitale s e 3 
orbitali p produce 4 orbitali sp3 di 
simmetria tetraedrica. 
Nell’atomo così ibridato si ha 4 
orbitali sp3. 

   
alchini alcheni alcani 

 
5. Secondo la teoria del legame di valenza, il carbonio con gli orbitali ibridizzati sp, sp2, 
sp3, forma i seguenti tipi di legame: 
 

etano: legami semplici 
 

etilene: legami doppi acetilene: legami tripli 

orbitali sp3 orbitali sp2 orbitali sp 

   
legame σ 

 
Un legame σ e un legame π Un legame σ e due legami π 

geometria tetraedrica geometria trigonale planare 
 

geometria lineare 

lunghezza di legame C-C 
153,51pm 133,9pm 120,3pm 

 

 
 

4. Secondo la teoria del legame di valenza, il carbonio con gli orbitali ibridizzati sp, 
sp2, sp3, forma i seguenti tipi di legame.
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Geometria e aufbau degli stati ibridizzati di carbonio 
orbitali sp orbitali sp2 orbitali sp3 

 

2p  ↑ ↑ ↑↓ 

sp ↑   ↑ 

2s ↑↓ ↓↑ ↓↑ ↓↑ 
 

 

2p   ↑↓ ↑ 

sp2 ↑ ↑ ↑  

2s ↑↓ ↓↑↓↑ 
 

 

2p    ↑↓ 

sp3 ↑ ↑ ↑ ↑ 

2s ↑↓  
 

 
Mescolamento tra 1 orbitale s e 1 
orbitale p produce 2 orbitali sp di 
simmetria lineare. Nell’atomo così 
ibridato si hanno 2 orbitali sp3 e 2 
orbitali p: px e py. 
 

 
Mescolamento tra 1 orbitale s e 2 
orbitali p produce 3 orbitali sp2 di 
simmetria trigonale planare. 
Nell’atomo così ibridato si hanno 3 
orbitali sp2 e 1 orbitale pz. 

 
Mescolamento tra 1 orbitale s e 3 
orbitali p produce 4 orbitali sp3 di 
simmetria tetraedrica. 
Nell’atomo così ibridato si ha 4 
orbitali sp3. 

   
alchini alcheni alcani 

 
5. Secondo la teoria del legame di valenza, il carbonio con gli orbitali ibridizzati sp, sp2, 
sp3, forma i seguenti tipi di legame: 
 

etano: legami semplici 
 

etilene: legami doppi acetilene: legami tripli 

orbitali sp3 orbitali sp2 orbitali sp 

   
legame σ 

 
Un legame σ e un legame π Un legame σ e due legami π 

geometria tetraedrica geometria trigonale planare 
 

geometria lineare 

lunghezza di legame C-C 
153,51pm 133,9pm 120,3pm 
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