La moderna teoria atomica

La descrizione dettagliata del sistema nucleo - elettroni non puo
essere effettuata con gli strumenti della fisica classica. Infatti la
fisica classica € in grado di descrivere la realta solamente ad un
livello approssimato. Tale approssimazione € impercettibile
quando le dimensioni dei sistemi descritti sono “ordinarie”, ma
diventa inaccettabile quando si cerca di descrivere sistemi aventi
dimensioni atomiche o subatomiche.

Questo € il motivo per cui la limitatezza delle leggi della fisica
classica € emersa solo in tempi relativamente recenti, dopo che
le tecniche sperimentali si sono evolute al punto da consentire lo
studio di sistemi microscopici, come gli atomi e le molecole. In
seguito alle fondamentali scoperte avvenute negli ultimi cento
anni, la meccanica classica ha lasciato il posto alla meccanica
quantistica



La moderna teoria atomica

La conoscenza della struttura elettronica di una sostanza
consente di comprendere e prevedere il suo comportamento.
Infatti, quando gli atomi reagiscono, € la loro “parte esterna”, i
loro elettroni, che interagisce.

Numero di elettroni
“Localizzazione”

Energia

Attenzione!: gli elettroni non si comportano come le cose che ci
sono familiari nel nostro mondo macroscopico.



La radiazione elettromagnetica

La maggior parte delle informazioni sulla struttura
elettronica degli atomi e stata ottenuta dallo studio della
luce emessa o0 assorbita dalle varie sostanze presenti
In natura.

La radiazione elettromagnetica trasporta energia nello
spazio muovendosi alla velocita di 3.00 x 108 m/s. Essa ha
proprieta elettriche e magnetiche. Le sue proprieta
ondulatorie derivano dalle periodiche oscillazioni delle sue

due componenti.
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Spettro delle radiazioni elettromagnetiche
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Dualismo onda-particella

* In fisica classica esiste una netta separazione fra corpi materiali e onde:
alcuni fenomeni, come linterferenza, appartengono solo al mondo delle
onde e non hanno nulla a che vedere con le particelle materiali; altri
fenomeni, come gli urti, hanno senso solo per le particelle e non per le
onde.

* Questa separazione cessa di esistere nella meccanica quantistica: una
stessa entita fisica (ad esempio un elettrone) pud essere descritta come
particella o come onda, a seconda del tipo di esperimento in cui viene
studiata. Questo dualismo viene formalizzato dalla cosiddetta relazione di
De Broglie, che associa ad una particella di massa m che si muove a
velocita v un'onda avente lunghezza d'onda:

ﬂ/: h —
mv P
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* dove la grandezza p = mv é detta “momento” (lineare) della particella. La
quantita h € chiamata costante di Plank ed ha un valore estremamente
piccolo (6.63 1032 J s)



Dualismo onda-particella

Dato il valore della costante di Plank, le
onde associate a corpi di dimensioni
ordinarie  hanno una lunghezza d'onda
talmente piccola da non poter essere
misurata con alcuno strumento.

Ad esempio, la lunghezza d'onda di un
corpo di massa 1 Kg che si muove alla
velocita di 10 Km/h € paria 2.4 1032 m

A= h = h h = 6.63 1032 Js



Principio di indeterminazione di Heisenberg

In fisica classica, due qualsiasi grandezze possono essere determinate
contemporaneamente con qualsiasi grado di accuratezza. Cio non e
piu vero in meccanica quantistica: il principio di indeterminazione
stabilisce che non e possibile determinare contemporaneamente e
con una accuratezza arbitrariamente elevata alcune coppie di
grandezze fisiche.

Ad esempio, per il momento p (mv) e la posizione di una particella
lungo l'asse x , vale la seguente relazione:

Ap- AX > h/4n

dove Ap e Ax sono le incertezze su momento e posizione,
rispettivamente.

Se si conosce l'energia con poca incertezza

allora grande ¢ l'incertezza sulla posizione



L'equazione di Schrodinger

In meccanica quantistica, uno stato (stazionario) di un
sistema e completamente descritto da una cosiddetta
funzione di stato o funzione d'onda, dipendente dalle
coordinate di tutte le particelle costituenti il sistema

In generale, per un sistema quantistico possono esserci
diversi stati accessibili, clascuno descritto da una
appropriata funzione di stato. Tutte le possibili funzioni di
stato di un sistema sono ricavate come soluzioni di
un'equazione differenziale universalmente valida, detta
equazione d'onda o equazione di Schrodinger. Questa
equazione, oltre che dalle coordinate spaziali di tutte le
particelle costituenti il sistema, dipende dall'energia totale
del sistema stesso e dalle interazioni reciproche fra le
particelle.



L'equazione di Schrodinger

Hy=Evy

H & I'operatore Hamiltoniano , E I'energia totale (cinetica e
potenziale) dell'elettrone descritto dalla funzione d'onda v

Per il caso piu' semplice di un sistema costituito da una sola particella
di massa m in moto unidimensionale lungo X, I'equazione d'onda e:

- W00 Ly gyx) = Ep()
87°m d-X

dove V(x) e'l'energia potenziale della particella ed E la sua energia
totale. In questo caso semplice, le funzioni d'onda v che descrivono
tutti gli stati accessibili al sistema dipendono da una sola variabile (x).




Significato della funzione d’'onda

* L'equazione di Schrodinger ammette generalmente
infinite soluzioni (funzioni di stato), ciascuna delle quali
descrive uno stato accessibile al sistema. Ad ogni stato
del sistema corrisponde una determinata energia totale.
Puo accadere che a diversi stati accessibili di un
sistema corrisponda la stessa energia: si dice allora che
questi stati sono degeneri.

» Una funzione d'onda contiene la descrizione completa
del sistema nello stato ad essa corrispondente, nel
senso che tutte le caratteristiche fisiche del sistema in
qguello stato sono da essa ricavabili mediante opportune
manipolazioni matematiche.



Significato della funzione d’'onda

Un'importante proprieta delle funzioni di stato riguarda la
localizzazione delle particelle di un sistema. Per il caso
piu semplice di un sistema costituito da una sola
particella, il quadrato del modulo della funzione d'onda
corrispondente ad uno stato permesso, [v(x,y,2)]* , &
direttamente collegato alla probabilita che la particella
si trovi in un certo punto dello spazio. Piu in particolare,
la quantita [y(x,y,z)]> dV fornisce la probabilita che la
particella si trovi nel volume infinitesimo dV centrato nel
punto di coordinate (x, v, z).



Gli atomi monoelettronici

* L'atomo di idrogeno e il piu semplice sistema atomico
possibile, essendo costituito da due sole particelle cariche
(1 p + 1 e) che interagiscono elettrostaticamente; lo stesso
grado di complessita € mostrato da qualsiasi sistema
atomico monoelettronico (sistema “idrogenoide™), come ad
esempio lo ione He".

* L'equazione d'onda per un sistema idrogenoide puo
essere risolta esattamente: cioe, e possibile ottenere la
forma analitica esatta di tutte le funzioni di stato del sistema
iInsieme allo spettro di tutti i possibili valori di energia.



Spettri di assorbimento atomico

H

He

Ne



Quantizzazione dell’energia

Per quanto riguarda i sistemi idrogenoidi, si trova che |
valori di energia permessi sono dati dalla espressione
seguente:

E=——

n2

Dove n € un numero intero che puo assumere tutti | possibili
valori positivi: 1, 2, 3, 4, 5, ... e C € un termine costante che
contiene le masse e le cariche elettriche del nucleo e
dell'elettrone. n viene detto numero quantico principale.



Quantizzazione dell’energia

-
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I'energia di un sistema monoelettronico e quantizzata: cio e
una conseguenza del fatto che il numero quantico

principale puo assumere solo valori interi.

Tutti | possibili valori di energia del sistema monoelettronico
sono negativi e tendono a zero quando n tende ad infinito.
Lo stato di minima energia, cioe lo stato fondamentale, si
ottiene per n = 1 ; se I'atomo idrogenoide acquista energia,
puo passare ad un cosiddetto stato eccitato, caratterizzato
da n >1



Livelli energetici permessi

E' importante realizzare che ad
un certo istante di tempo un
atomo di idrogeno si trova in
uno solo degli stati permessi,
descritto da una
corrispondente funzione di
stato e avente energia
corrispondente ad un certo

valore di n: se il sistema perde
O acquista energia, puo
compiere una transizione ad
un diverso stato, descritto da
una diversa funzione di stato e
avente energia diversa (ma
sempre limitata ad uno dei
possibili valori discreti dati

dall'espressione vista prima).
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Le funzioni di stato dell'atomo di idrogeno

Le funzioni di stato soluzioni

dellequazione d'onda per un atomo f A

idrogenoide sono funzioni di 6 variabili y elettrone:z, y, z
(3 coordinate per il nucleo e 3 "

coordinate per l'elettrone); tuttavia, e v

possibile scrivere ciascuna di esse / Wbaricentro:X. V. Z
come prodotto di due funzioni di 3

o ) X
variabili, una dipendente dalle sole

coordinate (X;Y; Z) del baricentro del

sistema e una dipendente dalle sole

c_oordinate (x, vy, z) dellelettrone W — v(X, Y, Z) w.(X, Y, 2)
rispetto al nucleo:

Le funzioni (X, vy, z) dipendenti dalle coordinate relative dell'elettrone
rispetto al nucleo sono chiamate orbitali e costituiscono la parte piu
importante della funzione d'onda: esse descrivono gli stati accessibili
all'elettrone di un atomo idrogenoide.



| numeri quantici

Si trova che gli orbitali di un sistema monoelettronico dipendono dal
numero quantico principale (cioé quel numero intero che determina i
possibili valori dell'energia) e da altri due numeri quantici:

| numero quantico momento angolare. Esso determina i valori permessi
del momento angolare dell'elettrone e quindi, intuitivamente, determina
la “forma” della regione di spazio accessibile all'elettrone. | possibili
valori di | sono limitati da n. In particolare deve essere 0 < | < n-1
Quindi, ad esempio, se n = 3, allora | = 0, 1, 2. | possibili valori di |
vengono comunemente indicati con lettere: 0=s, 1=p, 2=d, 3 =

m, numero quantico magnetico. E' in relazione con il campo magnetico
associato al moto angolare dell'elettrone (che, essendo carico, e
assimilabile ad una corrente elettrica). Dipendendo dal moto angolare,
m, dipende da I. In particolare: -| < m, < | . Cioé, ad esempio, se | = 2,
allora m, = -2, -1, 0, 1, 2. Le funzioni d'onda aventi gli stessi valori di n
ed I, ma diversi valori di m, differiscono solamente per la loro
orientazione nello spazio.



Degenerazione degli orbital

Abbiamo visto che per un sistema monoelettronico
I'energia dei vari stati permessi dipende solamente dal
numero quantico principale. Ne segue che tutti gli orbitali
con lo stesso valore di n sono degeneri, cioe descrivono
stati che pur essendo diversi fra loro, hanno la medesima
energia.



Gli orbitali dell'atomo di idrogeno

 Ciascun orbitale di un atomo idrogenoide € individuato univocamente
dai tre numeri quantici n, | ed m,.

totale

n my orbitali: n®
1 0 0 1
2 0 0

1 ~1,0,1 4
3 0 0

1 -1,0,1

2 —2.-1,0,1,2 9
1 0 0

1 -1,0,1

2 ~2,-1,0,1,2

3
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Un'orbitale € una funzione di tre variabili (le coordinate spaziali x, y, z
dell'elettrone rispetto al nucleo): cid rende impossibile la sua
rappresentazione grafica completa (servirebbe uno spazio a quattro
dimensioni). Esistono diversi modi di rappresentare un orbitale
mettendo in evidenza una sua caratteristica di interesse.



Superfici di contorno

Un' utile modo di rappresentare gli orbitali € quello di tracciare le
cosiddette superfici di contorno. Per una data funzione orbitale, la
superficie di contorno € quella superficie in cui il valore della funzione
e costante e tale che la probabilita di trovare l'elettrone al suo interno €
pari ad un valore prefissato (ad esempio 90% ) (ricordate che la
probabilita di trovare I'elettrone in un volume infinitesimo centrato nel

punto di coordinate (x, y, z) & data da [w(X,y,z)]*>dV ; quindi, se
indichiamo con V il volume della superficie di contorno, si richiede

L!w(x, Y, z)ZIdV =0.9

Si ottiene in tal modo una rappresentazione “pittorica” della forma
dell'orbitale.



Superfici di contorno




Gli atomi polielettronici

Il trattamento quantomeccanico degli atomi a piu elettroni e reso
estremamente complicato dal fatto che, oltre all'interazione di ciascun
elettrone con il nucleo, bisogna tenere conto delle mutue interazioni
repulsive tra gli elettroni. Cid fa si che il problema NON possa essere
risolto esattamente, ma solo in modo approssimato.

Le soluzioni dell'equazione d'onda per un atomo polielettronico costituito
da un nucleo ed N elettroni sono delle funzioni di 3N variabili.
Un'approssimazione molto usata per trovare una soluzione a questo
complicato problema & la cosiddetta approssimazione orbitalica, in cui il
nucleo viene considerato immobile (cosi la funzione di stato del sistema
non dipende dalle sue coordinate) e la funzione d'onda viene scritta come
una combinazione di orbitali monoelettronici molto simili a quelli che
abbiamo visto per un sistema idrogenoide:

W(X1, Y15 Zse-oe XN Yo Z0) = FIW (X4, Y45 Z9) Wo(Xo,s Yo, Zo)- oo W(Xns Y ZN)



Gli atomi polielettronici

Deve essere ben chiaro che questa e solo un'approssimazione alla vera
funzione d'onda: quest'ultima, infatti, non & affatto separabile in contributi
attribuibili ai singoli elettroni.

La funzione d'onda ottenuta con l'approssimazione orbitalica consente di
stabilire la cosiddetta configurazione elettronica di un atomo. Questa
consiste nella specifica, per ogni elettrone, dell'orbitale che ne descrive lo
stato. Si usa anche dire che la configurazione elettronica di un atomo e
I'elenco “di tutti gli orbitali occupati” dagli elettroni di quell'atomo, anche se
privo di significato: un orbitale € una funzione matematica che descrive lo
stato di un elettrone e quindi la sua “esistenza” € subordinata alla

presenza di un elettrone descrivibile da essa.



Effetto schermo

Gli orbitali monoelettronici che si ricavano dall'approssimazione orbitalica
sono molto simili a quelli visti per | sistemi ad un solo elettrone e
dipendono dagli stessi numeri quantici n, | ed m;, che abbiamo visto per i
sistemi a un solo elettrone. Tuttavia, diversamente dagli atomi idrogenoidi,
l'energia degli orbitali non dipende solo dal numero quantico principale n,
ma anche dal numero quantico del momento angolare |. Cioe, in un atomo
polielettronico, un elettrone descritto da un orbitale 2s ha energia diversa
da un elettrone di tipo 2p. Questa minor degenerazione dei livelli energetici
negli atomi polielettronici viene generalmente spiegata con il cosiddetto
effetto schermo. Nell'atomo Iidrogenoide si la distanza media
dell'elettrone dal nucleo cresce con n. Lo stesso vale per gli orbitali che si
ottengono con l'approssimazione orbitalica per sistemi polielettronici. Per
questo motivo la struttura di un atomo polielettronico viene descritta in
termini di strati o gusci elettronici: gli elettroni caratterizzati da n =1
costituiscono il primo strato piu interno, quelli con n = 2 costituiscono |l
secondo strato, quelli con n = 3 costituiscono il terzo strato e cosi via, a
seconda del numero di elettroni dell'latomo (numero atomico). Lo strato
elettronico piu esterno (caratterizzato dal massimo valore di n per un certo
atomo) viene detto strato di valenza.



Effetto schermo

Nell'ambito di questa rappresentazione a strati, un dato guscio elettronico
non percepisce solo l'attrazione della carica nucleare, ma anche la
repulsione dei gusci elettronici piu interni. In pratica, dal punto di vista del
guscio elettronico considerato, € come se la carica nucleare fosse, per
I'appunto, schermata; l'effetto schermo fa si che la carica nucleare
effettivamente percepita dal guscio elettronico in questione sia minore di
quanto si potrebbe prevedere sulla base del numero atomico: tale carica
ridotta viene detta carica nucleare efficace.

forza attrattiva del nucleo
|
|

|::> forza repulsiva del guscio interno

|
| .
forza risultante
|
|



Effetto schermo

La carica nucleare efficace varia al variare del numero quantico
momento angolare | . Infatti, la capacita penetrativa degli elettroni verso
il nucleo aumenti al diminuire di |, fissato n. In pratica, siccome un
elettrone descritto da una funzione d'onda di tipo s riesce ad avvicinarsi
al nucleo piu di un elettrone di tipo p avente lo stesso valore di n,
I'effetto schermo sull'elettrone s sara minore di quello sull'elettrone p,
ovvero, equivalentemente, la carica nucleare efficace percepita
dall'elettrone s sara maggiore di quella percepita dall'elettrone p .

Lo stesso ragionamento vale per il confronto tra elettroni p e d (aventi
lo stesso valore di n ) e cosi via: ne segue che la carica nucleare

= |

- capacita’ penetrativa
> effetto schermo

carica nucleare efficace

=
=< forza attrattiva
> energia




Come ricavare le sequenze delle energie

Nel passare dall'atomo di idrogeno ad un sistema polielettronico
l'aumento della carica nucleare provoca un generale abbassamento
dell'energia di tutti gli orbitali. Tuttavia, per quanto appena visto, orbital
con lo stesso valore di n ma con diverso valore di | verranno
stabilizzati in misura diversa in conseguenza della diversa carica

nucleare efficace percepita. A

5s 5p 5d 5f 5¢ -
3

energia

A causa dell'aumento dell'energia degli ) f:j_ gg
orbitali all'aumentare di | , orbitali aventi W f
un certo numero quantico principale n ed WO
) Prinetpae 1 4s apad 4f R
un elevato valore del numero quantico Nt Af
angolare | possono avere energia maggiore *:“‘;\ 5p
. . . . . &
di orbitali aventi numero quantico angolare VN 4d
basso e numero quantico principale (n+1) . NAL 58
' . q p- p . ( . ) . 33 apgd - -\ LY 4?
E' questo il caso, ad esempio, degli orbitali -~ 34
1 - . 1 . N %,
3d e d4s: nell'atomo idrogenoide I'energia 26 2 N 43§
. . . N - . - . %
degli orbitali 4s e maggiore di quella degli g SN 3
- - . - . - e - 2
orbitali 3d ; negli atomi polielettronici Is ~ T 22
questo ordine viene invertito a causa T~ 1s

dell'effetto schermo. monoelettronico polielettronico



Configurazione elettronica

In pratica si trova che, per
gli atomi polielettronici,
l'ordine dell'energia degli
orbitali e determinata in
generale dalla somma (n+
1) e, a parita di tale valore,
da n. In altre parole hanno
energia minore gli orbitali
cui corrisponde un valore
minore di (n+ |) ; se due
orbitali hanno lo stesso
valore di (n+ 1) avra
energia minore quello dei
due che ha il minor valore
del numero quantico
principale. La sequenza
completa delle energie
degli orbitali si ricava dal
seguente schema:

num.quant. principale

num.quant.angolare

AN
NN
AN NI

Gs 6p 6d 6f




Il principio di esclusione di Pauli

« |l principio di esclusione afferma che:

* Un orbitale puo contenere al massimo due elettroni con spin
opposto (m,)

« Chiaramente, il principio di esclusione impedisce di
descrivere tutti gli elettroni di un atomo con un orbitale di un
solo tipo. Ad esempio, l'orbitale 1s, cioe la funzione (soluzione
dell'equazione d'onda) ¥, 4, , puo descrivere (o “contenere™) al
massimo due elettroni, uno con spin o e uno con spin . Per
atomi con piu di due elettroni, gli elettroni successivi devono
per forza “occupare” altri orbitali.



Processo di “costruzione” delle configurazioni
elettroniche

Tenendo presente il principio di Pauli, la configurazione elettronica
dello stato fondamentale di un atomo puod essere ricavata assegnando i
suoi elettroni ai vari orbitali, a partire da quelli ad energia piu bassa
(principio dell’ “Aufbau”)

Il primo elemento della tavola periodica e l'idrogeno, che ha numero
atomico Z =1, cioe possiede un solo elettrone. Tale elettrone sara
assegnato all'orbitale piu stabile, cioé l'orbitale 1s. La configurazione
elettronica dell'idrogeno si indica con 1s’ o con una notazione grafica a
caselle: 4

L'elemento successivo allidrogeno e l'elio, Z =2. Entrambi gli elettroni
dell'elio possono essere assegnati all'orbitale 1s, con spin antiparalleli
per rispettare il principio di Pauli. La configurazione elettronica dell'elio

@ cosi : 1s2. t

L'elio completa tutte le possibilita con n = 1. | prossimi elettroni (Li,
Be,... ) devono per forza avere n = 2 (per il principio di Pauli).



Processo di “costruzione” delle configurazioni
elettroniche

Il Li ha numero atomico Z = 3. Due dei suoi tre elettroni andranno ad
occupare l'orbitale 1s, come gia visto per l'elio; il terzo elettrone deve
necessariamente occupare l'orbitale successivo a piu bassa energia
disponibile. Tale orbitale € il 2s, per cui la configurazione elettronica del
Li & 1s22s? ovvero |4 ||1

La configurazione elettronica dell'elemento successivo (Be), sara
chiaramente: 1s22s2 |1 || 1]

Un elettrone in piu (B) dovra ora occupare un altro orbitale (per il
principio di Pauli). I livelli energetici disponibili a piu bassa energia sono
ora quelli corrispondenti agli orbitali 2p. Ci sono tre orbitali 2p che
hanno la stessa energia, ma differente orientazione 2p,, 2p,, 2p, (in
corrispondenza ai valori di m; = -1, 0, 1 ): il quinto elettrone del boro
verra assegnato a uno qualsiasi di essi. La configurazione elettronica
del boro sara percio: 1s2 2s22p', |4 /1] |4




Regola di Hund (massima molteplicita)

Con il carbonio ci si trova di fronte a due diverse possibilita per gli ultimi
due elettroni (i primi quattro occupano ovviamente gli orbitali 1s e 2s):
possiamo accoppiarli (con spin antiparalleli) nello stesso orbitale 2p,
oppure possiamo assegnare ciascuno ad un diverso orbitale 2p (ad
esempio uno al 2p, ed uno al 2p, ). In realta le due scelte non sono
equivalenti, nel senso che una produce un'energia maggiore dell'altra.
Intuitivamente, l'accoppiamento dei due elettroni nello stesso orbitale
comporta un'interazione repulsiva fra di essi, che aumenta l'energia
totale del sistema rispetto alla situazione che vede i due elettroni
spaiati (cioé occupanti due orbitali diversi). Questo concetto é
formalizzato dalla cosiddetta regola di Hund: La configurazione piu
stabile € quella caratterizzata dal maggior numero possibile di elettroni
spaiati con spin parallelo In base a cio, la configurazione elettronica del
carbonio sara 1s22s?2p?, dove & sottinteso che i due elettroni
occupano orbitali diversi con spin parallelo (cioe, piu in dettaglio, si
potrebbe scrivere 1s°2s2p,'2p, '). La notazione a caselle & ancora pit

licita:
esplicita T 1T




Elementi diamagneici e paramagnetici

Con lo scandio, l'orbitale 4s viene completato e gli orbitali a piu bassa
energia disponibili sono | cinque orbitali 3d: questi possono
accomodare un totale di 10 elettroni e si ha cosi' la prima serie di
metalli di transizione (Sc...Zn ). (In realta, la differenza di energia tra |
livelli 4s e 3d € molto piccola, per cui l'ordine di assegnazione ora
descritto puo essere invertito in qualche caso: ad esempio la
configurazione elettronica del cromo € 3d°4s?, e non 3d44s? )

Se la configurazione elettronica prevede almeno un elettrone spaiato
si hanno elementi paramagnetici, se non ve ne sono si chiamano
diamagnetici. Gli elementi paramagnetici vengono attratti dal campo
magnetico, mentre quelli diamagnetici vengono debolmente respinti.



Elettroni di valenza ed interni

Gli elettroni contenuti Il guscio elettronico piu esterno sono chiamati
elettroni di valenza.

Gli elettroni che si trovano nei gusci sottostanti a quello di valenza
sono chiamati elettroni interni.

Gli elettroni di valenza sono quelli che si trovano a piu alta energia e
pertanto sono quelli che entrano in gioco durante le reazioni chimiche.

Cr 1s? 2s?2p® 3d°4s’ oppure [Ne] 3d°4s’
\ J \ )
Y Y

Elettroni interni  Elettroni di valenza




La tavola periodica
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Raggio atomico

Molte delle proprieta chimiche degli elementi variano periodicamente lungo
la tavola periodica (che si chiamera “periodica™ per qualche motivo!)

La definizione di raggio atomico non €& banale, visto 7 28 A
che gli elettroni sono descritti da funzioni d'onda
che si estendono teoricamente all'infinito. Tuttavia,
per molecole biatomiche omonucleari gassose (es.
H,, O, N, Br) e possibile determinare
sperimentalmente la distanza tra i due nuclei: |l
raggio atomico viene quindi preso come la meta di

tale distanza; i raggi atomici cosi determinati Br-Br
possono essere usati per assegnare il raggio

atomico ad altri elementi. Ad esempio, € possibile La distanza
misurare la distanza internucleare tra carbonio e Br-Brin Br, e
idrogeno nel metano CH,: sottraendo da tale valore 2.28A quindi il
Il raggio atomico dell'idrogeno precedentemente raggio atomico
determinato, si ottiene il valore del raggio atomico diBreé 1.14 A

del carbonio.



Proprieta periodiche: raggio atomico

Dall'analisi dell'landamento del raggio atomico in funzione del numero
atomico, si puo vedere che esso diminuisce lungo un periodo e aumenta
scendendo in un gruppo. Tale andamento puo essere razionalizzato
sulla base dei concetti finora appresi. Spostandosi da sinistra verso
destra lungo un periodo, si aggiungono protoni al nucleo ed elettroni allo
strato esterno dell'atomo. | protoni aggiunti determinano un aumento
della carica nucleare “nominale”, ma i corrispondenti elettroni addizionali
non operano un effetto di schermatura cosi efficace come quello
realizzato dagli elettroni degli strati interni (che sono piu vicini al nucleo):
la conseguenza € che la carica nucleare efficace aumenta, provocando
una contrazione delle dimensioni atomiche. Scendendo Ilungo un
gruppo, la configurazione elettronica rimane la stessa, a parte un
incremento del numero quantico principale n: un incremento di n
comporta una maggiore distanza media degli elettroni dal nucleo. Tale
maggiore distanza elettroni-nucleo non viene compensata dall'aumento
della carica nucleare e il risultato € una generale espansione del volume
atomico.



Proprieta periodiche: raggio atomico
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Energia di ionizzazione

L'energia di ionizzazione € la variazione di energia per il processo di
espulsione di un elettrone da un atomo allo stato gassoso:

X(g) — X'(g)t+te

In generale, la variazione energetica per un sistema che compie un
processo qualsiasi viene calcolata come:

AE =|Energia dello stato finale| - [Energia dello stato iniziale

AE > 0 significa che lo stato finale ha energia piu elevata (&€ meno
stabile) dello stato iniziale e si parla in questo caso di processo
energeticamente sfavorito; AE<O significa che lo stato finale ha energia

minore (€ piu stabile) dello stato iniziale e il processo si definisce
energeticamente favorito. Nel caso specifico si ha:

AE = [Energia del sistema [X*(g) + €] | | Energia del sistema [ X(9) ]




Energia di ionizzazione

Si possono definire energie di ionizzazione successive: l'energia di
prima ionizzazione (indicata con |,) si riferisce alla formazione di uno
ione monopositivo (cioé con carica +1) a partire dall'atomo neutro,
I'energia di seconda ionizzazione (l,) si riferisce alla formazione di uno
lone con carica +2 a partire dallo ione con carica +1 , e cosi via:



Proprieta periodiche: energia di ionizzazione

Riportando in  grafico
I'andamento della prima
energia di ionizzazione (l,)
in funzione del numero
atomico, si osserva un
aumento  all'interno  di
clascun periodo e una
diminuzione lungo ciascun
gruppo.

La razionalizzazione dell'laumento lungo un periodo si basa sempre
sull'aumento della carica nucleare efficace, che lega piu fortemente gli
elettroni aggiunti, richiedendo maggiore energia per I'espulsione di uno
di essi. Scendendo lungo un gruppo, invece, l'elettrone espulso e
descritto da un numero quantico principale sempre maggiore: cio
significa che si trova via via piu lontano dal nucleo e risente dell'effetto
di schermatura da parte dei gusci piu interni; questi due effetti
sovracompensano l'aumento della carica nucleare col risultato che
I'elettrone &€ meno fortemente legato al nucleo.

Aumenta
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Proprieta periodiche: energia di ionizzazione

E' interessante analizzare le energie di ionizzazione successive
per uno stesso elemento. Cid che si osserva € un generale
aumento nell'ordine I,<l,<l;<... . Cio é facilmente giustificabile,
se si pensa che gli elettroni successivi vengono espulsi da uno
lone con carica positiva via via maggiore. Si osserva inoltre un
cospicuo incremento dell'energia di Ionizzazione quando si
passa dalla ionizzazione di un elettrone del guscio di valenza a
quella di un elettrone interno. Ad esempio, per il magnesio
(1s22s22p®3s?) si ha |, = 735 KJ/mol , |, = 1445 KJ/mol , |1;= 7730
KJ/mol. L'espulsione dei due elettroni di valenza (n = 3), richiede

molta meno energia rispetto a quella necessaria per !
dell'elettrone interno 2p, che, essendo caratterizzato da n=2 ¢
molto piu vicino al nucleo e quindi € da esso piu fortemente
legato. Questo spiega, ad esempio, perché i metalli alcalini
formino solo ioni con carica +1 e quelli alcalino terrosi formino
solo ioni con carica +2 (cationi con carica maggiore

implicherebbero la perdita di elettroni interni).

aecntilcinone
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Affinita elettronica

L'affinita elettronica € definita come la variazione di energia, cambiata di
segno, che si ha quando un atomo neutro allo stato gassoso acquista
un elettrone diventando ione negativo:

X(g)+te —— X(9)

AE = [Energia del sistema [X(g)]|- | Energia del sistema [ X(g) + e ]

Affinita elettronica = - AE

—_r e Py gy | I -

Con queSIa GeTInIZIOHG un granoe valore di affinita elettronica
significa un valore molto negativo di AE, cioé l'energia dello ione
negativo € molto piu bassa di quella del sistema costituito dall'atomo
neutro e dall'elettrone separati: quindi, un alto valore di affinita
elettronica significa che il processo di formazione dello ione negativo
(acquisto di un elettrone) € energeticamente favorito. Viceversa, un
basso valore di affinita elettronica significa che I'elemento ha scarsa
tendenza ad acquistare un elettrone addizionale.



Proprieta periodiche: affinita elettronica

In linea di massima, l'affinita
elettronica aumenta (cioé
l'acquisto di un elettrone €
sempre piu energeticamente
favorito) spostandosi da
sinistra verso destra lungo un
periodo, a causa dell'laumento
della carica nucleare efficace,
che lega piu fortemente
I'elettrone addizionale.

| 'andamento lunao un aruppo € meno definito. ma ci si aspetterebbe una
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diminuzione dell'affinita elettronica (cioé una tendenza ad acquistare un
elettrone in piu via via minore) col numero atomico, visto che l'elettrone
addizionale dovrebbe essere sistemato in un orbitale con numero
quantico principale via via crescente.

Aumenta
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Gli elementi con i valori maggiori di affinita elettronica (cioé quelli che hanno la
maggiore tendenza ad acquistare un elettrone per dare ioni negativi) sono quelli

della parte destra della tavola periodica e in particolare gli alogeni.



Elettronegativita

La tendenza di un atomo ad attrarre verso di sé gli elettroni (di
legame) durante una reazione chimica € espressa quantitativamente
dall'elettronegativita (simbolo y ): i valori di elettronegativita di tutti gli
elementi possono essere ricavati da quello dell'energia di
ionizzazione e dell'affinita elettronica.

v o 1/2 (EI +AE) Mulliken

L'elettronegativita cresce da sinistra a destra lungo un periodo e
diminuisce dall'alto in basso lungo un gruppo. L'elemento piu
elettronegativo e il fluoro, quello meno elettronegativo ¢ il francio.
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Il legame chimico

E' un data di fatto sperimentale che le molecole sono costituite da
due o piu atomi, che possono essere di diversi elementi, legati tra
loro. Nelle reazioni chimiche, alcuni legami si spezzano mentre altri
si formano.

I legame chimico € dunque un argomento di importanza
fondamentale.

La formazione di un legame chimico e dovuta al bilancio delle forze
attrattive e repulsive tra elettroni e nuclei che si instaurano quando
due atomi si avvicinano: gli elettroni di un atomo respingono quelli
dell'altro atomo e lo stesso avviene per i nuclei; tuttavia, il nucleo di
un atomo attira gli elettroni dell'altro e viceversa. |l risultato globale
puod essere una diminuzione di energia del sistema costituito dai
due atomi uniti assieme rispetto al sistema costituito dai due atomi
separati: quando cio avviene, si ha la formazione di un legame.



Il legame ionico

Si parla di legame ionico per composti costituiti da ioni: tali ioni
sono legati da forze di attrazione elettrostatica e derivano dal
trasferimento di elettroni da atomi con bassa energia di
ilonizzazione ad atomi con elevata affinita elettronica.

Na + CI = Na*CI

Questo spiega come mai la maggior parte dei composti ionici sia
formata da cationi metallici (parte sinistra della tavola periodica,
bassa energia di ionizzazione) combinati con anioni di non
metalli (parte destra della tavola periodica, elevata affinita
elettronica).

| composti ionici allo stato solido formano un reticolo cristallino
ordinato tridimensionale in cui ogni catione risente dell'attrazione
elettrostatica di diversi anioni, e viceversa.



Solidi ionici

Struttura di NaCl



Forza del legame ionico

Una misura diretta della forza di un legame ionico € I'energia di
dissociazione di una coppia di ioni allo stato gassoso, definita
come variazione di energia per il processo:

AE: MX(g) = M*(g) +X(9)

La forza del legame ionico tra M* ed X- € tanto maggiore quanto
maggiore ¢ il valore (determinabile sperimentalmente) di AE.

Una previsione qualitativa di AE pud essere fatta tenendo
presente l'espressione della forza di Coulomb:

F oc (q+d'2q—)
C‘é da aspettarsi che il legame ionico sia piu forte (e quindi che
AE sia maggiore) per composti formati da piccoli ioni di carica
elevata. Ad esempio:

AE,jc;> AEN,c1 > AEyc € che AEyg0> AEy,¢




Il legame covalente

Il legame ionico €& caratterizzato da un’asimmetria elettronica
permanente originata dal trasferimento di elettroni da atomi con
bassa energia di ionizzazione ad atomi con elevata affinita
elettronica. Tale descrizione non e pero in grado di spiegare i forti
legami esistenti in gran numero di molecole biatomiche quali H,,
N,, O,, F,, Cl,, Br,, ... In questo caso entrambi i partecipanti al
legame hanno la stessa Energia di lonizzazione e stessa Affinita
Elettronica e non vi € motivo per attendersi un trasferimento
permanente di carica. Si hanno infatti indicazioni di una
condivisione degli elettroni fra due atomi che porta ad una
distribuzione di carica simmetrica tra i due nuclei (legame
covalente puro).



Il legame covalente

L'aumento di densita elettronica nella regione di spazio compresa
tra due nuclei diminuisce la loro repulsione coulombiana
consentendo in tal modo un sistema legato.

o . d %

La densita elettronica NON localizzata La densita elettronica localizzata
tra due nuclei tende a separarli. fra due nuclei tende ad avvicinarli.

Un elettrone nella regione esterna ad entrambi i nuclei esercita una
forza (F = e?/r?) maggiore sul nucleo piu vicino. Se si scompongono le
forze nelle componenti perpendicolare e parallela all'asse
internucleare, si scopre che l'elettrone tende ad attrarre entrambi |
nuclei nella direzione dell’asse internucleare, con diverse forze. La
differenza tra queste due forze € una forza risultante che tende a
separare i due nuclei. Se invece l'elettrone si trova tra i nuclei le forze
che esso esercita tendono ad attrarre i nuclei.



Il legame covalente polare

In un legame covalente puro gli elettroni di legame sono
simmetricamente distribuiti attorno ai due nuclei.

In un legame completamente ionico uno o piu elettroni sono
trasferiti da un atomo all’altro.

Quando la caratteristica di condivisione di elettroni si combina con
I'esistenza di regioni positive e negative, o di poli elettrici, si parla di
legame covalente polare.

E’ il caso ad esempio dell’acido cloridrico che in forma gassosa
consiste di molecole HCI discrete che hanno relativamente poca

attrazione reciproca.
Cl El 313.6 Kcal/mol AE 83.4 Kcal/mol
H El 299 Kcal/mol AE 17.4 Kcal/mol

L'atomo di cloro attrae un ulteriore elettrone molto di piu di quanto
non faccia I'atomo di idrogeno.



Il momento di dipolo

ot o
H— ClI

La molecola HCI risulta asimmetrica, o polare, con una
maggiore carica negativa concentrata vicino all'atomo di cloro
ed un eccesso di carica positiva vicino all'atomo di idrogeno.

Due cariche uguali ed opposte di grandezza 0 separate da una
distanza | costituiscono un dipolo e producono un momento
dipolare u :

n=9.l

Il valore del momento di dipolo, proporzionale sia alla
grandezza che alla separazione delle cariche, € una misura
conveniente dell’asimmetria di carica in una molecola.



Il momento di dipolo

H=80|

Se consideriamo due cariche opposte di grandezza pari alla
carica dell’elettrone (6 = e =4.8 10-7° ues ) poste alla distanza

1=1A

nw=4.8 108 ues cm

1 Debye (D) = 10-'8 ues cm
PerHCl n=1.03D [1=127A

=0.81-10 " ues

Cio corrisponde a 0.81/4.8 = 0.17 volte la carica fondamentale

Si dimostra pertanto che pur avendo una distribuzione di carica
asimmetrica, non si ha lo spostamento di un elettrone
dall'idrogeno al cloro.



Il momento di dipolo

HF u=1.98D H,O pn=1.86D
HCl u=1.03D H,S p=1.10D
HBr u=0.79D H,Se n=0.40D
HI w=0.38D H,Je p<0.2D

Affinita elettronica ed energia di
lonizzazione diminuiscono scendendo

lungo I gruppo, quindi anche |l

momento di dipolo.

NO un=0.16D CO pn=0.13D

Atomi vicini nella tavola periodica hanno AE,

El e raggi ionici simili e quindi simili .



Il legame chimico

30 Y of O
F—F Cl—F Cst F
s O
@ @ @
7\ "N\ N\
E\ /F Cl /F Cs /F
® "o O
Legame covalente Legame covalente legame ionico
puro polare
Ay =0 0<Ay < 2.0 Ay >2.0

Ay € la differenza di elettronegativita tra i due atomi



Il modello di Lewis

Il modello di Lewis costituisce il primo tentativo di interpretare la
formazione dei composti chimici. Esso si basa sul fatto che:

gli elementi si combinano tra loro mediante legami chimici cui sono
interessati solamente gli elettroni di valenza.

L'inerzia chimica dei gas nobili (ampiamente verificata
sperimentalmente) suggerisce che questi elementi si trovino in una
situazione elettronica particolarmente stabile (otto elettroni nello
strato di valenza, tranne He, che ha una configurazione stabile a due
elettroni, guscio 1s completo).

Gli atomi degli elementi diversi dai gas nobili si combinano tra loro
condividendo coppie di elettroni per raggiungere la configurazione
elettronica del gas nobile piu vicino.

E’ un modello molto limitato, ma ha il pregio di spiegare in modo
estremamente semplice il legame in un gran numero di molecole

semplici costituite da elementi dei blocchis e P.



Simboli di Lewis

Li

Be

B

C

|

)

2]

MNe

[He]2s!

[He]2s?

[He]2s22p!
[He]2s22p?
[He]2s*2p”
|He]2s*2p?
|He]2s?2p

[He]2s22p®

He * H H—H

SFeeF: SF—F:

Secondo la teoria di Lewis, ogni
atomo impiega i suoi elettroni di
valenza per formare legami con altri
atomi e raggiungere cosi una
configurazione stabile: non tutti gli
elettroni di valenza debbono essere
necessariamente impiegati in questo
processo. Le coppie di elettroni
impegnate nella formazione di legami
vengono dette “coppie di legame”,
mentre quelle eventualmente non
impegnate sono dette “coppie di non
legame” o “coppie solitarie” (inglese:
“lone pairs”).



Strutture di Lewis

F [He] 2s%2p°®

O [He] 2s%2p*

N [He] 2s%2p3

coppie di legame §

SE‘ '.I.: 8

’.C). .C).’

’.I\I. ] I\l’

/ Legame singolo

8F — F8

® / Legame doppio
t0 =} Legame triplo
8N =N28

coppie di non legame §

Quando un legame e costituito dalla condivisione di una sola
coppia di elettroni, si chiama legame singolo o legame o . Puo

accadere che due atomi

condividano due o tre coppie

elettroniche: si parla in questo caso di legame doppio o triplo, in
generale di legame multiplo. Un legame multiplo € sempre

costituito da un legame o e uno o piu cosiddetti legami .

Lunghezza di legame singolo > doppio > triplo



Legame dativo

Puo accadere che la coppia di elettroni necessaria per la
formazione del legame tra due atomi venga fornita da uno solo di
essi: si parla in questo caso di legame coordinato o dativo.

Es. La formazione dello ione ammonio

— +

H—N: H* H— N—H




Costruzione delle strutture di Lewis

«  Sommare gli elettroni di valenza di tutti gli atomi (Tavola
periodica).

«  Aggiungere un elettrone per ogni eventuale carica negativa
presente e sottrarne uno per ogni eventuale carica positiva
presente.

«  Scrivete i simboli chimici e collegateli tramite un legame singolo.

I'atomo centrale di una molecola o di uno ione &€ sempre quello a piu
bassa affinita elettronica

Se un atomo centrale € legato a vari atomi o gruppi di atomi, esso &
indicato usualmente nella formula chimica per primo : CO;%, SF,

Spesso gli atomi sono elencati nella formula a seconda dei loro
legami: HCN

H & sempre terminale ed & legato a un solo altro atomo



Costruzione delle strutture di Lewis

« Completate gli ottetti degli atomi legati all'atomo centrale (H ha 2 e).

 Posizionate ogni eventuale elettrone rimasto sull’atomo centrale
(anche se l'ottetto risulta superato, “espanso”).

« Se non ci sono sufficienti elettroni per formare un ottetto sull’'atomo
centrale, tentate di costruire legami multipli (utilizzare uno o piu
doppietti solitari degli atomi legati all'atomo centrale per formare
doppi o tripli legami).



Carica Formale

Il numero di ossidazione risulta inadeguato per poter fare delle previsioni
sulla carica degli atomi in una molecola (ad esempio, il numero di
ossidazione di Cl in CIO, & +7, ma cio non significa certo che la carica
elettrica localizzata su di esso sia paria +7)

Una stima piu ragionevole € costituita dalla cosiddetta carica atomica
formale, che viene definita come la carica che un atomo possiede in una
molecola se tutti i legami che lo coinvolgono vengono considerati come
covalenti puri.

*Per calcolare la carica formale di ciascun atomo in una data molecola:
escrivere la formula di Lewis della molecola

*per ogni coppia di legame assegnare un elettrone a ciascuno dei due
atomi legati

*a questo punto la carica formale di ciascun atomo € data dalla
differenza tra gli elettroni di valenza dell'atomo isolato e gli elettroni di
valenza dell'atomo nella molecola

*la somma delle cariche formali di tutti gli atomi di una molecola o ione
deve essere uquale alla sua carica elettrica



Esempi di strutture di Lewis

PCl; 26 elettroni di valenza 5(P) + 3*7 (Cl)
Cl . ClS 2Cl'3

| e o | e @ e @ I e
Cl —P—Cl :Cl—P—Cl¢ s Cl —P —Cl.

CO 10 elettroni di valenza 4(C) + 6 (O)

CF -1 +1
C—O0 C—0e¢ oC—Q0e¢ <C=Q0s C=0O0-

Carica formale CF = n°® e valenza — n° e non condivisi —1/2 n° e legame



Carica Formale

CF =n°® e valenza — n® e non condivisi —1/2 n° e legame

CO, 16 elettroni di valenza 4 (C) + 6* 2 (O)

‘O« +C* O LOFCHWO L/ ( ) ------- = :: ( ) .}
Te 4e Se 6@ de 6@

CE -1 0 +1 0

0 0

La struttura piu stabile € quella che presenta le minori cariche
formali e per la quale le eventuale carica negativa € localizzata
sull’atomo piu elettronegativo



Strutture di risonanza

1. Calcolo elettroni valenza O; 18 elettroni di valenza 3*6 (Cl)
@ o
O O
DA R N R
O O 'I.O. .9 @ @ O. .O o
0 £ ¢ a ® @

2. Disegno i collegamenti 3. Completo ottetto 4. Dispongo elettroni

tra gli atomi atomi esterni restanti su atomo centrale
| due
o 0 _
O legami non
0 N o, SONO UNO
0 O, O e piU lungo
Q9 0 :
dell’altro
5. Verificata incompletezza
ottetto atomo centrale ma sono
aggiungo doppi legami per UGUALI

raggiungerlo.



Strutture di risonanza

Le due strutture di Lewis sono equivalenti ad eccezione della
posizione del doppio legame

Strutture di Lewis equivalenti si chiamano strutture di risonanza

CF +1 CF +1
O e O
0® \ % 0" ";’ . %o
I O O . l.O ..().I CF '1

CF -1 CF 0 CF 0



Strutture di risonanza

O - O
0® N .. .- ey 84
0. 0% s0”7 J0s

La molecola NON ¢ in rapida oscillazione tra due forme discrete.

Esiste un’unica forma per la molecola dell'ozono e la distanza di legame

tra gli ossigeni e uguale ed intermedia tra quella caratteristica di un

legame singolo e uno doppio tra due atomi di ossigeno.

Si utilizzano due strutture di Lewis (in questo caso) perché una sola €
insufficiente a descrivere la struttura reale.



Ordine di legame

L'Ordine di legame € il numero di coppie di legame condivise da due
atomi.

Ordine di legame = n coppie di legame (X-Y) / numero di legami (X-Y)

L'ordine di legame e una proprieta molto importante perché consente di
fare delle previsioni sulla lunghezza e I'energia dei legami.

La lunghezza di un legame dipende prima di tutto dalle dimensioni
atomiche; tuttavia, a parita di dimensioni atomiche, la lunghezza di un
legame & funzione dell'ordine di legame: in particolare, come si puo
facilmente intuire, la lunghezza di legame diminuisce all'aumentare
dell'ordine di legame (es. legami C-C , C=C ,C=C)

L'energia di legame e I'energia richiesta per spezzarlo.

E' intuitivo pensare che l'energia di un legame e tanto maggiore quanto
maggiore e il numero di coppie elettroniche condivise. Ne segue che

I'energia di legame cresce al crescere dell'ordine di legame.



Strutture di risonanza: no.

1. Calcolo elettroni valenza NO5;~ 24 e di valenza 5 (N) + 3*6 (CI) + 1 (ione)

T 0: :T:
AN Il\T © NS
o0 .07 Yo “Qo 2O

2. Disegno i collegamenti 3. Completo ottetto 4. Non ci sono elettroni restanti

tra gli atomi : : )
J atomi esterni da disporre sull’ atomo centrale
— ve - N 0o -1° [ Be =" [ ve "
o: O :02 +O0¢
o'()/ \().o . N . /_N\ o . /N N
RIS .'..o:" \_‘q : N 0. .0 \“0 ]

5. Verificata incompletezza

ottetto atomo centrale 6. Disegno le altre forme di risonanza
aggiungo doppi legami per
raggiungerlo.



Strutture di risonanza: no.

CF O
OJ
| cE +1
i N L]
207 Yo.
& & 0
CF-1  CF -1

Ordine di legame = 4/3 =1.33

Il legame N-O €& un po piu corto di un legame singolo



Forme limiti; molecole a numero dispari di elettroni

NO = 5e + 6e = 11e

LU & o @

N—O N—O. e N—O s

Si deve lasciare un elettrone spaiato

®9 se CFO
e N— O
®e
CFO

Tali molecole si chiamano radicali liberi a causa
della presenza di un elettrone libero.



Forme limiti; molecole a numero dispari di elettroni

ClO=7e + 6e =13e

Cl—O Cl—O.

Si deve lasciare un elettrone spaiato

®9 ®o
sCl—O°
. o0
CFO CFO

Da scartare in quanto presenta
separazione di carica



Forme limiti; ottetto non completo

BF; =3e + 21e = 24e

F +F s ottetto incompleto
| | ma struttura piu
B N probabile

- 7N\ . . F JF°

lasc F3

ele tt‘or]eg tivita

0.

Ottetto completo MA &* su
o su B in contrasto con I’
del fluoro.

Una di 3 possibili
strutture di risonanza



Forme limiti; ottetto non completo

H F H <F:

H—N. + é — H N B
P N

H I.P;. -.:F'. H : :

|| Boro reagisce facilmente con composti che
hanno coppie elettroniche di non legame
che possono essere usate per formare un
legame con il boro, completando il suo
ottetto.



Forme limiti: espansione dell’ottetto

sCl —

oCle o,

/Cl:
P Q@

~cle

:Clg °

P 11

T 111

3s

3p

L'espansione dell’'ottetto Si
osserva solamente per elementi
del 3 periodo o successivi. Per tali
elementi c’'é a disposizione anche
gli orbitali d, che, se vuoti,
POSSONO essere utilizzati
occasionalmente per accomodare
elettroni addizionali.

3d

Maggiori sono le dimensioni dell'atomo centrale, maggiore ¢ il
numero di elettroni che lo posso circondare.

L'espansione dell’'ottetto si verifica preferenzialmente quando I'atomo
centrale € legato a atomi piccoli ed elettronegativi quali F, Cl e O.



Forme limiti: espansione delrottetto ICI,

1. Calcolo elettroni valenza ICl, = 7e + 4*7e + 1e = 36e

Cl o o .l o] .
| :Cl? -(|31 .
CI_I_ Cl ® 0 I ... .i._.._t-.
| 2Cl—1— CI¢ -Cl |I Cle
oo I 8 ® . .
¢l °CIS :CI3
2. Disegno i collegamenti 3. Completo ottetto 4. Dispongo i 4 elettroni
tra gli atomi atomi esterni restanti sull’ atomo centrale
2l
oo J  ee 5. Verificata 'espansione
:Cl= {.7 Cls dell'ottetto dell’atomo centrale.
oCls

Sono coinvolti gli orbitali 5d



