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STRUTTURA MOLECOLARE

1. Approssimazione di Born-Hoppenheimer (BO)

2. Teoria del legame di valenza (Valence Bond 

Theory)

3. Teoria dell’Orbitale Molecolare

(Molecular Orbital - MO)

Struttura Molecolare

2



Struttura Molecolare

-e    elettrone 1

rA1 rB1

nucleo A nucleo B

 = (rA1 , rB1, R) è la funzione d’onda che descrive la distribuzione 

dell’elettrone ed è funzione di rA1 , rB1 ed R. (nota che rA1 - R = rB1)

E’ = energia totale del sistema di tre particelle

R
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Anche nella molecola più semplice possibile (H2
+) ci sono tre particelle 

e l’equazione di Schroedinger non è risolubile in modo esatto.

Molecola H2
+

Energia cinetica 

dell’elettrone

Energia potenziale 

dell’elettrone (attraz.)

Energia 

potenziale dei 

nuclei (repuls.)
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Energia cinetica dei nuclei

+e  carica elettrica di un protone

-e  carica elettrica di un elettrone



Struttura Molecolare

-e    elettrone 1

rA1 rB1

nucleo A nucleo B 

la massa di un elettrone è molto minore

della massa di qualsiasi nucleo atomico

R

sebbene i nuclei in una molecola si muovano, gli elettroni 

possono rispondere ai moti nucleari quasi istantaneamente

+e+e

Approssimazione di Born -Oppenheimer

melettrone = ~ 910-31 Kg

mprotone = ~ 1.7 10-27 Kg
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Struttura Molecolare

parametro

Approssimazione di

Born -Oppenheimer
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Le funzioni d’onda elettroniche si possono ottenere 

assumendo che i nuclei siano fermi. 
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Approssimazione di

Born -Oppenheimer

La distanza R tra i due nuclei viene 

assunta fissa e pari a R1 , si risolve 

l’equaz. di Schroedinger in modo 

approssimato ottenendo un valore 

di E=E1. 
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Approssimazione di

Born -Oppenheimer

La distanza R tra i due nuclei viene 

assunta fissa e pari a R2 , si risolve 

l’equaz. di Schroedinger in modo 

approssimato ottenendo un valore 

di E=E2. 

R1
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Approssimazione di

Born -Oppenheimer

La distanza R tra i due nuclei viene 

assunta fissa e pari a Rn , si risolve 

l’equaz. di Schroedinger in modo 

approssimato ottenendo un valore 

di E=En. 
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En

Rn



Approssimazione di

Born -Oppenheimer

H2
+
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Re è la distanza di equilibrio 

tra i nuclei che corrisponde 

all’energia minima

-De è l’energia potenziale 

minima

Curva dell’energia potenziale 

molecolare

(energia cinetica dei nuclei = 0 )

R molto grande

Un atomo di 

idrogeno e un 

nucleo che non 

risentono uno 

dell’altro. 



Approssimazione di

Born -Oppenheimer
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▪RISULTATI dell’APPROSS. di Born -Oppenheimer

▪Il moto dei nuclei e degli elettroni può essere studiato 

separatamente

▪Elettroni

▪Possiamo trovare le energie e e le funzioni d’onda per gli 

elettroni risolvendo una forma ridotta dell’equazione di 

Schroedinger:

▪Nuclei

▪Le energie e le funzioni d’onda relative al moto dei 

nuclei verranno trovate in seguito
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Energia cinetica 

dell’elettrone

Energia potenziale 

dell’elettrone (attraz.)

Energia 

potenziale dei 

nuclei (repuls.)



STRUTTURA MOLECOLARE

1. Approssimazione di Born-Hoppenheimer (BO)

2. Teoria del legame di valenza (Valence Bond 

Theory)

3. Teoria dell’Orbitale Molecolare

(Molecular Orbital - MO)

Struttura Molecolare
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Teoria del legame di valenza (VB=Valence Bond)

ele2 rBl
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r12
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Partiamo da due atomi di 

idrogeno ben separati
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Teoria del legame di valenza (VB=Valence Bond)

Se R è molto grande il sistema è 

composto da due atomi di 

idrogeno che non risentono uno 

dell’altro. (elettrone 1 sul nucleo 

A ed elettrone 2 sul nucleo B)

Funzione d’onda:

ele2
rBl

rB2

B

r12

R

rA1rA2

A

molecola H2

)2()1()2,1( 11 sbHsAH =

Se gli atomi si avvicinano la (1,2) è un’approssimazione grossolana

alla soluzione dell’equazione di Schroedinger con R tenuto fisso.

Infatti (1,2) è una soluzione esatta dell’ eq. di Schroedinger in cui si 

sono trascurati alcuni termini di energia potenziale:

(i)attrazione elettrone 1-nucleo B; (ii)attrazione elettrone 2-nucleo A;

(iii)repulsione tra i due elettroni13
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Partiamo da due atomi di 

idrogeno ben separati



Teoria del legame di valenza (VB=Valence Bond)

ele2
rAl

rA2

A

r12

R

rB1rB2

B

molecola H2

)2()1()2,1( 11 sbHsAH =
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Se gli atomi sono a distanza di legame 

anche una seconda funzione

può essere adeguata. Una funzione 

d’onda che tiene conto di questo fatto è:

1^ possibilità per 

la funzione d’onda

)1()2()2,1( 11 sbHsAH =

)1()2()2()1()2,1( 1111 sBHsAHsBHsAH =

gli elettroni sono 

indistinguibili

La funzione d’onda + ha energia inferiore



Teoria del legame di valenza (VB=Valence Bond)

ele2
rAl

rA2

A

r12

R

rB1rB2

B

molecola H2
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1^ possibilità per 

la funzione d’onda

)1()2()2()1()2,1( 1111 sBHsAHsBHsAH =

gli elettroni sono 

indistinguibili

La funzione d’onda + ha energia inferiore



Teoria del legame di valenza (VB=Valence Bond)

ele2
rAl

rA2

A

r12

R

rB1rB2

B

molecola H2
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Problemi:

1. Nella funzione Ψ+ non appaiono 
le funzioni di spin dei due elettroni.

2. La funzione d’onda deve essere 
antisimmetrica se scambiamo le 
coordinate spaziali e di spin dei due 
elettroni.

 )1()2()2()1()2,1( 1111 sBHsAHsBHsAH +=+



17

Fermioni e bosoni

Le particelle a spin semiintero sono fermioni, 
quelle a spin intero (o zero)  bosoni. 

Fermioni: elettrone, protone.

Bosoni: fotoni, particelle alfa.

Principio di Pauli:

La funzione d’onda totale deve essere 
antisimmetrica rispetto allo scambio delle 
coordinate spaziali e di spin di due 
fermioni identici, e simmetrica rispetto 
allo scambio delle coordinate spaziali e di 
spin di due bosoni identici. 

   )1()1(')2()2()2()2(')1()1(  rrrr −=

Funzione d’onda elettronica:



Teoria del legame di valenza (VB=Valence Bond)

ele2
rAl

rA2

A

r12

R

rB1rB2

B

molecola H2
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 

( ) ( ) ( ) ( ) 2121

)1()2()2()1()2,1( 1111

 −

+= sBHsAHsBHsAH

funzione d’onda antisimmetrica

È quella che rispetta il principio di Pauli



Teoria del legame di valenza (VB=Valence Bond)
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L’aumento della densità elettronica

nella zona tra i due nuclei è

l’effetto dell’attrazione di uno dei

nuclei sull’elettrone dell’altro

atomo



Teoria del legame di valenza (VB=Valence Bond)
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Teoria del legame di valenza (VB=Valence Bond)

21

potrebbe essere uno dei legami della molecola N2

formato utilizzando, per ciascun atomo, l’elettrone 

che si trova nell’orbitale 2pz

Each s bond



Teoria del legame di valenza (VB=Valence Bond)
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azoto - N    

config. elettronica 1s2 2s2 2p3

potrebbe essere uno dei legami della molecola N2

formato utilizzando, per ciascun atomo, l’elettrone 

che si trova nell’orbitale 2pz

Esempio di legame a simmetria s

perché visto lungo la direzione z , la densità dei due elettroni ha 

simmetria circolare, cioè la simmetria del legame è cilindrica

(non vi sono nodi angolari negli orbitali componenti)

z



Teoria del legame di valenza (VB=Valence Bond)
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Esempi di legami a simmetria 

perché visti lungo la direzione z , la densità dei due elettroni di legame 

assomiglia a quella degli orbitali atomici p (con una superficie nodale)

z

x

y

azoto - N    

config. elettronica 1s2 2s2 2p3

potrebbero essere due legami della molecola N2

formati utilizzando, per ciascun atomo, gli elettroni 

che si trovano negli orbitali 2px e  2py



Teoria del legame di valenza (VB=Valence Bond)
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Problema con gli angoli di legame – Molecola H2O

ossigeno - O    

config. elettronica 1s2 2s2 2p4

2px
1 2py

1 2pz
2

idrogeno - H    

config. elettronica 1s1



Teoria del legame di valenza (VB=Valence Bond)
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Promozione



Teoria del legame di valenza (VB=Valence Bond)
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Promozione

2s

2p

1s

3s

2s

2p

1s

3s

Promozione



Teoria del legame di valenza (VB=Valence Bond)
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Orbitali ibridi
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