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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)

38

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, H + 2, per 
introdurre le caratteristiche essenziali di bonding e quindi utilizzarlo per 
descrivere le strutture di sistemi più complessi.
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Struttura Molecolare Teoria dell’Orbitale Molecolare

(Molecular Orbital - MO)
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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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Struttura Molecolare Teoria dell’Orbitale Molecolare

(Molecular Orbital - MO)

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.

Fornisce delle soluzioni approssimate all’equazione di Schroedinger: 

40
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Struttura Molecolare Teoria dell’Orbitale Molecolare

(Molecular Orbital - MO)

Hamiltoniano per H2
+ : 

41

Talvolta chiamato

per brevità j0
Attrazione dei nuclei repulsione 

internucleare

HΨ = EΨEq. di Schroedinger
Le soluzioni si chiamano

Orbitali Molecolari OM

(  Molecular Orbitals MOs )
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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
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Struttura Molecolare Teoria dell’Orbitale Molecolare

(Molecular Orbital - MO)
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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 cilindrico la simmetria 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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Struttura Molecolare Teoria dell’Orbitale Molecolare

(Molecular Orbital - MO)
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Normalizzazione di

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

(Molecular Orbital - MO)

49

Orbitale Molecolare legante 

(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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Struttura Molecolare Teoria dell’Orbitale Molecolare

(Molecular Orbital - MO)
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Antibonding orbitals

(Orbitali Molecolari antileganti)
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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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+ = N+ [H1sA + H1sB]

H2
+

simmetria  ( atomi uguali )

N+ è la costante di 

normalizzazione

Densità elettronica 

calcolata dall’orbitale 

molecolare legante
+ in H2

+.

Tale densità è 

proporzionale a +
2.

A B
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+ = N+ [H1sA + H1sB]

H2
+

simmetria  ( atomi uguali )

N+ è la costante di 

normalizzazione

Un’altra rappresentazione grafica:

Superficie di confine del MO    +

L’orbitale ha simmetria cilindrica.

A B
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H2
+

- = N- [H1sA - H1sB]

A B simmetria  ( atomi uguali )

N- è la costante di 

normalizzazione

Densità elettronica 

calcolata dall’orbitale 

molecolare 

antilegante -

in H2
+.

Tale densità è 

proporzionale a -
2.
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+ = N+ [H1sA + H1sB]

H2
+

- = N- [H1sA - H1sB]

N+ N- sono le costanti di 

normalizzazione

A B simmetria  ( atomi uguali )

1s =

2s* =

1s = orbitale molecolare di legame

2s* = orbitale molecolare di 

antilegame
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1s = + = N+ [H1sA + H1sB]

H2
+

2s* = - = N- [H1sA - H1sB]

N+ costante di normalizzazione

N- costante di normalizzazione

A B simmetria  ( atomi uguali )

Configurazione elettronica

dello stato fondamentale:

1s1
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+ = N+ [H1sA + H1sB]

H2
+

Molecole biatomiche

omonucleari

- = N- [H1sA - H1sB]

N+ N- sono le costanti di 

normalizzazione

A B simmetria  ( atomi uguali )

1s =

2s* =

1s = orbitale molecolare di legame

2s* = orbitale molecolare di 

antilegame
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1s = + = N+ [H1sA + H1sB]

H2
+

Molecole biatomiche

omonucleari

2s* = - = N- [H1sA - H1sB]

N+ costante di normalizzazione

N- costante di normalizzazione

A B simmetria  ( atomi uguali )

Configurazione elettronica

dello stato fondamentale:

1s1
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H2
+

Molecole biatomiche

omonucleari

A B

Configurazione elettronica

dello stato fondamentale:

1s1

Ordine di legame       b = ½ (n-n*)

n = numero di elettroni in orbitali di legame

n*= numero di elettroni in orbitali di antilegame

Definizione di 

ORDINE DI LEGAME

Ordine di legame    b = ½
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1s = + = N+ [H1sA + H1sB]

H2

Molecole biatomiche

omonucleari

2s* = - = N- [H1sA - H1sB]

N+ costante di normalizzazione

N- costante di normalizzazione

A B simmetria  ( atomi uguali )

Configurazione elettronica

dello stato fondamentale:

1s2

Ordine di legame    b = 1
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Teoria dell’Orbitale Molecolare

(Molecular Orbital - MO)

62

1s = + = N+ [He1sA + He1sB]

He2

Molecole biatomiche

omonucleari

2s* = - = N- [He1sA - He1sB]

N+ costante di normalizzazione

N- costante di normalizzazione

A B simmetria  ( atomi uguali ) He2 ha 4 elettroni.

La molecola 
non è stabile

Configurazione elettronica

dello stato fondamentale:

1s2  2s*2

Ordine di legame    b = 0
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Molecole biatomiche

omonucleari

legame ordine di 

legame b

Re in pm

HH 1 74.14

NN 3 109.76

HCl 1 127.45

CH 1 114

CC 1 154

CC 2 134

CC 3 120

Correlazione tra ordine di legame b e 

distanza di equilibrio
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Gli orbitali molecolari degli shell completi non
contribuiscono al legame. 

Per questo motivo di solito tali orbitali non vengono 
disegnati negli schemi dei livelli di energia.

la molecola di He2 non si può formare, perché si 
riempiono gli OM sia di legame che di 
antilegame:          questo dipende dal fatto che 
l’atomo di He ha un guscio (shell) completo.

Teoria dell’Orbitale Molecolare

(Molecular Orbital - MO)

64

Molecole biatomiche

omonucleari

Con il Li si inizia un nuovo shell. Gli orbitali degli 
shell non completi contribuiscono al legame, e tali 
gusci si chiamano quindi gusci (shell) di valenza.
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Li2

Molecole biatomiche

omonucleari

A B simmetria  ( atomi uguali )

2s 2s

Orbitali atomici e molecolari degli 

elementi della seconda riga

1s 1s

Ordine di legame    b = 1

Configurazione elettronica

dello stato fondamentale:

[He2]1s2  2s*0
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Molecole biatomiche

omonucleari

2s 2s

Orbitali atomici e molecolari degli 

elementi della seconda riga

2px2px
2pz

2py

2px

2px
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Molecole biatomiche

omonucleari

2s 2s

Orbitali atomici e molecolari degli 

elementi della seconda riga

2pz, 2py2pz, 2py

2pz

2py

2px
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Molecole biatomiche

omonucleari

Orbitali molecolari degli elementi 

della seconda riga

da Li2 fino a N2 per O2 e  F2
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Molecole biatomiche

omonucleari

Orbitali molecolari degli elementi 

della seconda riga
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Molecole biatomiche

omonucleari

70

N2 A B

Ordine di legame    b = 3

Configurazione elettronica

dello stato fondamentale:

[He2] 1s2  2s*2 1p4  3s2

Orbitali molecolari degli elementi 

della seconda riga
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Molecole biatomiche

omonucleari

71

O2 A B

Ordine di legame    b = 2

Configurazione elettronica

dello stato fondamentale:

[He2] 1s2  2s*2 3s2 1p4 2p*2

Orbitali molecolari degli elementi 

della seconda riga
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Molecole biatomiche

omonucleari

Orbitali molecolari degli elementi 

della seconda riga

L’ossigeno O2 è 
paramagnetico: S=1

2p*
Tripletto

energia 
più bassa

Singoletto

energia più 
alta

2p*

L’ossigeno in stato di 
singoletto è 
estremamente reattivo.
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Teoria dell’Orbitale Molecolare (Molecular Orbital - MO)
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Teoria dell’Orbitale Molecolare (Molecular Orbital - MO)



76
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Spettroscopia Fotoelettronica (PES): 
misura le energie di ionizzazione delle 
molecole quando gli elettroni vengono espulsi 
(partendo da orbitali molecolari differenti) a 
causa dell’assorbimento di un fotone di 
energia nota.
Si può usare tale energia per misurare 
l’energia degli orbitali molecolari. Per la 
conservazione dell’energia

Ma gli elettroni possono provenire da diversi 
orbitali molecolari, ognuo con la propria 
energia di ionizzazione Ii. Dunque

Homonuclear diatomic molecules (e-1)
Photoelectron Spectroscopy

An incoming photon 
carries an energy hν ; an 
energy Ii is needed to 
remove an electron from 
an orbital i, and the
difference appears as 
the kinetic energy of the 
electron.

77



Spettroscopia Fotoelettronica (PES): 
dall’eq.:

nota  e misurando l’Ecinetica degli elettroni 
emessi si ottengono le Eionizzazione= Ii .

Si ritiene valido poi il Teorema di Koopman
che afferma che:

L’energia di ionizzazione è uguale 
all’energia dell’orbitale molecolare da cui 
l’elettrone proviene, cioè :

(il teorema trascura il fatto che la ionizzazione della 
molecola provoca un riaggiustamento degli altri 
elettroni, ed è dunque una approssimazione)

Homonuclear diatomic molecules (e-2)
Photoelectron Spectroscopy

An incoming photon 
carries an energy hν ; an 
energy Ii is needed to 
remove an electron from 
an orbital i, and the
difference appears as 
the kinetic energy of the 
electron.
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Spettroscopia Fotoelettronica (PES): 

frequenze della radiazione necessarie :  
corrispondenti a parecchi eV.

riga He (I):                                       = 58.43 nm  
corrispondente a 21.22 eV

spettroscopia UPS (ultraviolet photoelectron

spectroscopy)

raggi X:                                                   
spettroscopia XPS (X-ray photoelectron

spectroscopy)  
energia maggiore della precedente versione (UPS)

Homonuclear diatomic molecules (e-3)
Photoelectron Spectroscopy

79



Spettroscopia Fotoelettronica (PES): 

Homonuclear diatomic molecules (e-4)

A photoelectron spectrometer consists of a 
source of ionizing radiation (such as a helium 
discharge lamp for UPS and an X-ray source for 
XPS), an electrostatic analyser, and an electron 
detector. The deflection of the electron path 
caused by the analyser depends on their speed.

STRUMEN-
TAZIONE

ESEMPI DI 
SPETTRI  PES
(UPS)

The UV photoelectron spectrum of N2 and of Br280



Legami polari
distribuzione elettronica elettroni di legami non simmetrica.
Ho 2 elettroni in un orbitale molecolare legante avente espressione:

con coefficienti diversi (cA  cB)

- 100 x |cA|2 è la percent. di orbitale atomico A nell’orb. molecolare

- 100 x |cB|2 è la percent. di orbitale atomico B nell’orb. molecolare

Hetero-nuclear diatomic molecules (1)
Key points
(a)  A polar bond can be regarded as arising from a molecular orbital that is 

concentrated more on one atom than its partner. 

(b) The electronegativity of an element is a measure of the power of an atom to 

attract electrons to itself when it is part of a compound. 

(c) The variation principle provides a criterion of acceptability of an approximate 

wavefunction.
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Hetero-nuclear diatomic molecules (2)
Legami polari
Ho 2 elettroni in un orbitale molecolare legante avente espressione:

con coefficienti diversi (cA  cB)

Un legame NON polare  ha     |cA|2 = |cB|2

Un legame IONICO ha     cA = 0,    cB=1           «molecola»   A+B-
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Legami polari
Ho 2 elettroni in un orbitale molecolare
legante avente espressione:
con coefficienti diversi (cA  cB)

Esempio molecola di H-F

Hetero-nuclear diatomic molecules (3)

The molecular orbital energy level 
diagram for HF showing the energy 
levels calculated for the basis H1s 
and F2pz. The energies are shown 
relative to the ionization limit.

0.972 = 0.9409   e     0.242 = 0.0576

0.9409

0.0576

______

0.9985
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Elettronegatività
Parametro introdotto da Linus Pauling per discutere la polarità
dei legami covalenti. Indica la capacità di un atomo di attrarre a sé
elettroni quando l’atomo è parte di una
molecola.

Si indica con la lettera greca   (CHI)

Secondo PAULING

D0 (AA) Energia di dissociazione del legame A-A   in eV   (diverso da De)
D0 (BB)  Energia di dissociazione del legame B-B
D0 (AB)  Energia di dissociazione del legame A-B

Hetero-nuclear diatomic molecules (4)
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Elettronegatività
Ho 2 elettroni in un orbitale molecolare
legante avente espressione:
con coefficienti diversi (cA  cB)

Secondo MULLIKEN

I = energia di ionizzazione dell’elemento (in eV)
Eea = affinità elettronica (in eV)

Relazione tra le 2 scale di elettronegatività:

Hetero-nuclear diatomic molecules (5)

85



Il principio variazionale

È il punto di partenza teorico attraverso il quale si trovano in modo 
sistematico gli MO espressi come LCAO.

Enunciato (del Principio Variazionale):
Se una funzione d'onda arbitraria 𝝍𝒑 viene utilizzata per calcolare 

l'energia, il valore calcolato non è mai inferiore alla vera energia E0

Hetero-nuclear diatomic molecules (5  1  )

000
ˆ  EH = stato ad energia più bassa

𝜀 =
𝜓𝑝 𝐻 𝜓𝑝

𝜓𝑝 ൿ𝜓𝑝
≥ 𝐸0

ε = rapporto di Rayleigh86



Il principio variazionale
Enunciato (del Principio Variazionale):
Se una funzione d'onda arbitraria 𝝍𝒑 viene utilizzata per calcolare 

l'energia, il valore calcolato non è mai inferiore alla vera energia E0

𝝍𝒑 si chiama funzione di prova (trial wavefunction)

Hetero-nuclear diatomic molecules (5    )

0

ˆ
E

H

pp

pp
=




rapporto di Rayleigh

Il principio implica che, se si variano i coefficienti cj nella funzione d'onda di 
prova 𝝍𝒑 fino a ottenere l'energia più bassa (valutando il valore di attesa 

dell'hamiltoniano per ciascuna funzione d'onda), allora quei coefficienti 
saranno i migliori. Potremmo ottenere un'energia inferiore se usassimo una 
funzione d’onda più complicata (ad esempio, prendendo una combinazione 
lineare di molti orbitali atomici su ogni atomo), ma avremo l’orbitale  mole-
colare ottimale (con energia minima) che può essere costruito dal set di base
scelto, il dato set di orbitali atomici.

j

j

jp c  =
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Se p  dipende da parametri, variandoli si può 
minimizzare il rapporto di Rayleigh migliorando la 
funzione.
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funzione di prova 
è una LCAO di 
orbitali atomici j

Il principio variazionale  (in generale)
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Dobbiamo trovare il minimo di 
derivando rispetto ai ci e 
ponendo le derivate a zero.



Con un po’ di passaggi per la derivata 
rispetto a ck si ottiene la condizione:
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0)( =− ikik

i

i SHc Perché il numeratore sia =0 
si deve avere la condizione: 
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0)( =− ikik
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................................

0)(

0)(

0)(

33

22

11

=−

=−

=−







ii

i

i

ii

i

i

ii

i

i

SHc

SHc

SHc






Perché questo sistema di 
equazioni lineari ed 
omogenee sia soddisfatto 
deve essere =0 il 
determinante dei 
coefficienti.

0det =− ikik SH 
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Determinante secolare

0det =− ikik SH 

Le radici di  che soddisfano questa 
equazione sono i valori approssimati 
dell’energia. 

Per ogni valore di  si ottiene un set di 
equazioni che dà i coefficienti 
corrispondenti.
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Il principio variazionale  (in generale)
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Il principio variazionale  (Es. per una  mo-
lecola biatomica)
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I coefficienti cj si trovano risolvendo, come 
abbiamo appena visto, un sistema di equazioni 
lineari omogenee aventi come incognite le 2 cj



Il principio variazionale  (Es. per una  mo-
lecola biatomica)
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I coefficienti cj si trovano risolvendo, come 
abbiamo appena visto, un sistema di equazioni 
lineari omogenee aventi come incognite le 2 cj



Il principio variazionale  (Es. per una  mo-
lecola biatomica)
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Il principio variazionale  (Es. per una  mo-
lecola biatomica)
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Troviamo alla fine i 2 valori di E (E+ ed E-) che rendono nullo il 
DETERMINANTE SECOLARE e dunque fanno in modo che il sistema di 
EQUAZIONI SECOLARI abbia almeno una soluzione non tutta nulla.

Per molecole bi-atomiche 
eteronucleari
Con l’approssimazione di 
SOVRAPPOSIZIONE=0

Per molecole bi-atomiche 
omonucleari



Il principio variazionale  (Es. per una  mo-
lecola biatomica)
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Le energie di ionizzazione degli elettroni H1s e 
F2p sono rispettivamente di 13,6 eV e 17,4 eV.  
Pertanto, per calcolare le energie degli orbitali di 
legame e di antilegame in HF (utilizzando come 
base orbitali H1s e F2pz ) poniamo αH=−13,6 eV e 
αF=−17,4 eV. Prendiamo β = −1,0 eV come valore 
tipico e S=0. Sostituendo questi valori nell’eqn. 
Qui sopra ottieniamo E+ = −17,6 eV ed E−=−13,4 
eV (vedere la figura). Se avessimo usato S = 0.2 
(un altro valore tipico), avremmo ottenuto  E+ = 
−18.9 eV ed   E−= −13.0 eV.



Il principio variazionale  (Es. per una  mo-
lecola biatomica)

98

L’energia di ionizzazione del Cl è 13.1 eV; trovate 
te le energie degli orbitali molecolari s nella 
molecola di HCl usando b = -1.0 eV  e  S=0 
(nessuna sovrapposizione tra gli orbitali atomici)



Il principio variazionale  (Es. per una  mo-
lecola biatomica)

Troviamo alla fine i 2 valori di E (E+ ed E-) che rendono nullo il 
DETERMINANTE SECOLARE e dunque fanno in modo che il sistema di 
EQUAZIONI SECOLARI abbia almeno una soluzione non tutta nulla.
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Il principio variazionale  (Es. per una  mo-
lecola biatomica)

Gli effetti leganti e antileganti più 
forti si ottengono quando i due 
orbitali che contribuiscono hanno 
energie strettamente simili.
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Il principio variazionale  (Es. per una  mo-
lecola biatomica)
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I valori dei coefficienti nella combinazione lineare nella equazione degli 
orbitali molecolari LCAO per un legame polare 

Si ottengono risolvendo le equazioni secolari utilizzando le due energie 
ottenute dal determinante secolare. L'energia inferiore, E+ , fornisce i 
coefficienti per l’orbitale molecolare legante, l'energia superiore, E− , i 
coefficienti per l’oebitale molecolare antilegante. Le equazioni secolari 
danno espressioni per il rapporto dei coefficienti. Quindi, la prima delle due 
equazioni secolari

dà



Il principio variazionale  (Es. per una  mo-
lecola biatomica)

LE FUNZIONI d’onda dovrebbero anche essere normalizzate
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Il principio variazionale  (Es. per una  mo-
lecola biatomica)

Casi limite   SEMPLICI

Molecola OMONUCLEARE 

Molecola ETERO-NUCLEARE con S=0

Sostituendo i 2 valori di E, E+ ed E− .
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Il principio variazionale  (Es. per una  mo-
lecola biatomica)
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Il principio variazionale  (Es. per una  mo-
lecola biatomica)
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Il principio variazionale  (Es. per una  moleco-

la biatomica) – DIMOSTRAZIONE-(a)
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Il principio variazionale  (Es. per una  mo-

lecola biatomica) - DIMOSTRAZIONE-(b)

107



Il principio variazionale  (Es. per una  mo-

lecola biatomica) - DIMOSTRAZIONE-(c)
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Il principio variazionale  (Es. per una  mo-

lecola biatomica) - DIMOSTRAZIONE-(d)
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Il principio variazionale  (Es. per una  mo-
lecola biatomica)
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Il principio variazionale  (Es. per una  mo-
lecola biatomica)
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Il principio variazionale  (Es. per una  mo-
lecola biatomica)
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Elettronegatività

Hetero-nuclear diatomic molecules (5    )
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Elettronegatività

Hetero-nuclear diatomic molecules (5    )
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Elettronegatività

Hetero-nuclear diatomic molecules (5    )
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Elettronegatività

Hetero-nuclear diatomic molecules (5    )
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Elettronegatività

Hetero-nuclear diatomic molecules (5    )
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Elettronegatività

Hetero-nuclear diatomic molecules (5    )
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Teoria dell’Orbitale Molecolare (Molecular Orbital - MO)



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

(Molecular Orbital - MO)

137



1. Concetti generali

2. VB theory

3. MO theory

4. Computational techniques
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