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‘\ ;iggn 153. La formazione di un Figura 154. Il diagramma energetico degli
orbitale antileganie. orbitali molecolari derivanti da orbitali 1s.
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Figura 15.5. La struttura elettronica di (a) H, ¢ (b) He,,
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TEORIA DELL’ORBITALE MOLECOLARE
PER MOLECOLE COMPLESSE

Per predire molte delle proprieta delle molecole biatomiche si puo eleborare una
teoria semplice che ricalca il modello della teoria dell’elettrone indipendente
sviluppato per gli atomi piu pesanti. Per far questo si usano gli orbitali molecolari
calcolati per H,+ e si mettono gli elettroni in questi orbitali in accordo con il
principio di Pauli.

Vediamo un esempio per la molecola Li, (6 elettroni ).

E una regola generale del metodo L.C.A.O. che il numero di MO finali
corrisponde al numero degli orbitali atomici di base introdotti nella funzione
d’onda L.C.A.O.

Dal riempimento degli orbitali si puo ricavare 1’ordine di legame: al numero di
elettroni di legame si sottrae il numero di elettroni dell’orbitale di antilegame e si
divide tutto per due. Nel caso del Li si ha: 4-2=2; 2/2=1-->legame semplice.

Le energie di legame e di antilegame sono una inferiore e 1’altra superiore a quella
originaria dell’atomo separato.
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Figura 156. La formazione di (a) un orbitale 2pa ¢ (b) un orbitale 2px: (¢) ordine
approssimativo delle energie: (d) ordine constatato spesso in pratica, gy on
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Figura 159. L'energia degli orbitali moleco-
lari nelle molecole biatomiche omonucleari ¢
primo periodo.

Figura 1510, Struttura del doppio legame.
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Capita sovente con le molecole biatomiche di vedere i simboli o e 1T seguiti dai
suffissi g o u. Tali suffissi si riferiscono alla simmetria dell’orbitale. Consideriamo
un punto qualsiasi di una molecola omonucleare e vediamo se in esso

'ampiezza dell'orbitale € positiva nel punto, perfettamente simmetrico, che si
trova dalla parte opposta.

Simmetria dell'inversione e
classificazione g, u.
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Se I'ampiezza ha lo stesso segno adoperiamo il simbolo g (dal tedesco gerade, pari); se,
viceversa, il segno dellampiezza € quello contrario, il simbolo sara u (da ungerade,
dispari). L'orbitale o & g quando € legante e u quando e antilegante, Al contrario un orbitale
T € U quando € legante e g quando € antilegante. Ne discende piu di una alternativa alla
semplice aggiunta dell’asterisco * che denota la natura antilegante, perché le transizioni
che danno origine agli spettri molecolari di assorbimento ottico obbediscono a regole di
selezione che sono esprimibili in funzione dige u .

Un altro tipo di classificazione relativa alla simmetria si giova della notazione S, P, D, ecc.
gia adoperata per classificare gli stati atomici. Quando si tratta di molecole lineari il
momento angolare intorno all’asse internucleare rappresenta una quantita importante e
per stabilirne I'entita basta contare i nodi angolari degli orbitali. Ad esempio un orbitale o
non presenta nodi angolari e I'elettrone che vi prende posto non manifesta momento
angolare intorno all’asse internucleare. Un elettrone che occupi l'orbitale o* presenta si un
nodo, ma non angolare e la curvatura della funzione d’onda intorno all’asse internucleare
non ne viene influenzata. Anche un elettrone o* ha dunque momento angolare nullo
intorno all’asse internucleare. In entrambi i casi diremo che la molecola si trova nello stato
2. Un elettrone che si trovi in un orbitale 1 o T possiede intorno alllasse momento
angolare unitario (si osservi la posizione del piano nodale), per cui diciamo che una
molecola con un solo elettrone 11 si trova nello stato I1.
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Se poi la molecola possiede parecchi elettroni bastera addizionare i
singoli momenti angolari tenendo conto che strati e sottostrati completi
corrispondono a momento risultante zero. Una molecola di ossigeno,
per fare un esempio, che possiede due elettroni * puo trovarsi o nello
stato 2 (momenti angolari opposti) o nello stato A (momenti angolari
concordi). E’ noto che I'energia dello stato 2 e inferiore all’altra, per cui
lo stato fondamentale dell’ossigeno si identifica con 2.
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Illustriamo le superfici limite di probabilita degli orbitali c,ls e o* 1s in cui ¢
messo in evidenza 1l carattere g e u. Si noti che il nodo dell’orbitale 6*, mantiene
lontani gli elettroni dalla regione compresa tra 1 nuclei.

-X

orbitale u

Y orbitale g
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Combinando linearmente due orbitali atomici 2s si forma una coppia di MO
esattamente simili. | nuovi orbitali hanno energie maggiori di quelli corrispondenti
ottenuti da orbitali atomici 1s perché il numero quantico principale degli orbitali di
base € maggiore. La situazione € piu complicata quando si fanno combinazioni
lineari di orbitali 2p. Vediamo la formazione degli orbitali 6 ,2p e c* 2p come

combinazioni lineari di orbitali atomici 2p,.

‘2Pu + 2[’:[1)

/ (2p.a — 2p.s)
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La combinazione lineare di due orbitali 2p, porta agli orbitali 7,2p e © *,2p. Una
coppia esattamente identica di orbitali molecolart puo essere costruita con gli
orbitali 2p,,

P(-z.—y.—z)/
(2psa + 2pen)
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Gli stati eccitati delle molecole biatomiche hanno origine dall’eccitazione di un
elettrone ad un MO che abbia energia maggiore di quella di un orbitale molecolare
occupato dello stato fondamentale. L’eccitazione impartisce particolari

caratteristiche fisiche alla molecola.
Vediamo come si puo prevedere cosi il carattere paramagnetico della molecola di

0,.

Atomo Molecola Atomo

4o*
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L’Ibridazione

Quando si ha a che fare con le molecole biatomiche eteronucleari la distinzione tra le energie degli
orbitali atomici non e spesso, ben definita e non esiste quindi un preciso criterio per decidere quali
combinare. Il concetto € spiegato in Figura rispetto al caso della molecola LiH.

A

= Li 2p

Li 2s Sebbene Li2s si collochi piu vicino ad H1s, gli orbitali Li2p non sono
NN abbastanza lontani da poterli sicuramente trascurare. Pur essendo
N 'insieme di base minimo costituito da (H1s, Li2s), si otterra una
W H1s descrizione migliore estendendolo a (H1s, Li2s, Li2p) ed esprimendo
gli MO come combinazioni lineari di tutte e tre. Dal calcolo
variazionale si ricava i questo caso:

w = 0,323(Li2s) +0,231(Li2 p) +0,685(H1s)

Livelli atomici dell’idrogeno e del
litio come funzione d’onda ottimale di questa forma, il che mostra come

gli orbitali 2p concorrano in misura tutt’altro che trascurabile.
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In questo modo sembrerebbe aver smarrito un aspetto assai interessante della teoria LCAO-MO, in quanto
appare impossibile concepire il legame Li — H come generato dalla sovrapposizione di due orbitali, uno su
Li e l'altro su H. In effetti non e proprio cosi, perché possiamo sempre considerare il MO come generato
dalla sovrapposizione di H1s e di un orbitale ibrido su Li.

Alternativamente, infatti, possiamo si puo esprimere il MO come:

w =0,397(Li—ibrido) + 0,685(H1s)

con  (Li—ibrido) =0,813(Li2s)+0,582(Li2p)

Grazie all'ibridazione conserviamo la semplicita del quadro fondamentale ispirato alla teoria LCAO-MO, ma
al costo di un contributo atomico di carattere piu complesso.
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La struttura delle molecole poliatomiche
Prendiamo come esempio la molecola H,O. La configurazione fondamentale del’atomo di ossigeno é

K2s22p,?2p,'2p,* e questo fa pensare ad un insieme minimo di base (02p,,02p,, H1s,, H1sg), con quattro
elettroni da alloggiare nei legami (due provenienti dall’ossigeno, uno ciascuno dagli atomi di idrogeno). |
MO si formano per sovrapposizione di ognuno degli H1s con un O2p, il che da origine due legami ¢ (vedi
figura).

Ne deriva che la configurazione di H2O si puo considerare (k2s22pz2)02Ac2B, ed essendo i due orbitali 2p
perpendicolari, cio indicherebbe un angolo di legame H—O—H di 90°.

Cig .
(X ﬁ

Descrizione semplificata della struttura elettronica dell’acqua

O2p,
H1ls
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Nella realta, sappiamo che I'angolo di legame sperimentale e di 104,45° e questo impone di
dare una spiegazione della discrepanza.

L'angolo di legame muta se si comprende nellinsieme di base anche l'orbitale O2s, che
possiede energia comparabile con i 2p e non puo essere percio trascurato.

Si puo calcolare cosi I'energia della molecola assumendo questo insieme di base esteso e ,
applicando il principio variazionale, ricercarne il valore in rapporto a vari angoli di legame. In
accordo con l'osservazione sperimentale, I'energia molecolare minima si riscontra quando
I'angolo di legame e quello di 104,45°.

Va riconosciuto tuttavia che cio non fornisce un’immagine molto tangibile della situazione e,
ancora una volta, per vedere meglio come l'inclusione dell’orbitale O2s dilati 'angolo di
legame, conviene rifarsi al linguaggio dell’ibridizzazione



Figura 15.19. Tve tipi importanti di orbitali ibridi,

Tabells 15.2. Orbitall ibridl.

Numm di

DooRdEERe Forma Ibridazione

2 lineare sp(*), dp
angolare p ds. o

3 trigonale piana sp’, op’, ds’, &'
asimmetrica plana dsp
piramidale trigonale P d'p
piana, quadrata dsp’
tatraedrica irregolare d'sp. dp”, dp
piramidale tetragonale a*

5 bipiramidale dsp’, d'sp
pentagonale piana dp*
piramidale pentagonale. a*

6 oftaedrica d'sp®
prismatica trigonale d'sp, d’p
antiprismatica trigonale d¢*p?

{*) Le forme importanti sono indicate in grassetto,



