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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
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Promozione
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Orbitali ibridi sp3

Orbitali ibridi     sp3
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Orbitali ibridi sp3

Orbitali ibridi     sp3
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Orbitali ibridi    sp2

Orbitali ibridi sp2



Teoria del legame di valenza (VB=Valence Bond)

29

Orbitali ibridi    sp2

Orbitali ibridi sp2

Il terzo orbitale 2p
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Orbitali ibridi    sp2

Orbitali ibridi sp2
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Orbitali ibridi    sp2

Orbitali ibridi sp2
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Orbitali ibridi    sp2

Orbitali ibridi sp2
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Orbitali ibridi    sp
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Orbitali ibridi di vari tipi
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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
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Struttura Molecolare Teoria dell’Orbitale Molecolare

(Molecular Orbital - MO)
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Nella teoria MO, gli elettroni non appartengono a legami particolari ma 
si diffondono in tutto il intera molecola. Questa teoria è stata sviluppata 
in modo più completo rispetto alla teoria VB e fornisce il linguaggio 
ampiamente utilizzato nelle discussioni moderne sull'incollaggio. 
Introduce seguiamo la stessa strategia del capitolo 9, dove si trovava 
l'atomo H di un elettrone preso come la specie fondamentale per 
discutere la struttura atomica e poi sviluppato in una descrizione di 
atomi a molti elettroni. In questo capitolo usiamo il molecolare più 
semplice specie di tutte, la molecola ione di idrogeno, H2

+, per 
introdurre le caratteristiche essenziali di legame e quindi utilizzarlo per 
descrivere le strutture di sistemi più complessi.
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Gli elettroni non appartengono a un particolare legame, ma sono 

distribuiti sull’intera molecola.

È la teoria più moderna per la descrizione del legame chimico.

Usa delle soluzioni approssimate all’equazione di Schroedinger: 

Di solito queste soluzioni ( i ), con energia Ei, vengono espresse come

combinazioni lineari di orbitali atomici

(LCAO - Linear Combination of Atomic Orbitals)

della forma:

= EĤ

NiNii

N

k

kiki cccc  +++== 
=

2211

1

Coefficienti numerici Orbitali atomici
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Hamiltoniano per H2
+ : 
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Talvolta chiamato

per brevità j0
Attrazione dei nuclei repulsione 

internucleare

෡HΨ = EΨEq. di Schroedinger
Le soluzioni si chiamano

Orbitali Molecolari OM

(  Molecular Orbitals MOs )



Struttura Molecolare Teoria dell’Orbitale Molecolare

(Molecular Orbital - MO)

Gli MOs permettono di calcolare, utilizzando Ψ2, la distribuzione 

dell’elettrone nello spazio intorno ai nuclei.

Utilizza delle soluzioni approssimate all’equazione di Schroedinger

40
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Per H2+ può essere appropriato il seguente LCAO-MO

𝛹 = 𝑁𝜙𝐴 +𝑁𝜙B = 𝑁(𝜙𝐴 + 𝜙B)

Dove 𝜙𝐴 e 𝜙B sono due orbitali atomici 

1s di idrogeno cioè 

𝜙𝐴= 𝜙𝐻1𝑠𝐴 e          𝜙𝐵= 𝜙𝐻1𝑠𝐵
,

orbitale molecolare che ha la simmetria cilindrica attorno all'asse 
internucleare, come quella di cui stiamo discutendo, è chiamata s orbitale 
perché assomiglia a un orbitale se visto lungo l'asse e, più precisamente, 
perché ha un momento angolare orbitale pari a zero attorno all'asse 
internucleare.
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Normalizzazione di

𝜳+ = 𝑵𝝓𝑨+𝑵𝝓𝐁 = 𝑵 𝝓𝑨+𝝓𝑩 = 𝑵(𝑨 + 𝑩)



Struttura Molecolare Teoria dell’Orbitale Molecolare

(Molecular Orbital - MO)

ESERCIZIO

Normalizzare il seguente orbitale molecolare:

𝜳− = 𝑵𝝓𝑨 −𝑵𝝓𝐁 = 𝑵 𝝓𝑨 −𝝓𝑩 = 𝑵(𝑨 − 𝑩)
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Struttura Molecolare Teoria dell’Orbitale Molecolare

(Molecular Orbital - MO)
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Bonding orbitals

(Orbitali Molecolari leganti)
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Bonding orbitals

(Orbitali Molecolari leganti)

j0=



Struttura Molecolare Teoria dell’Orbitale Molecolare
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Bonding orbitals

(Orbitali Molecolari leganti)
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Orbitale Molecolare anti-legante

(anti-bonding) 

𝜳− = 𝑵𝝓𝑨−𝑵𝝓𝐁 = 𝑵 𝝓𝑨−𝝓𝑩

Orbitale Molecolare legante 

(bonding) 

𝜳+ = 𝑵𝝓𝑨+𝑵𝝓𝐁 = 𝑵 𝝓𝑨+𝝓𝑩
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Antibonding orbitals

(Orbitali Molecolari antileganti)
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