INTRODUZIONE AI METODI OTTICI
Le interazioni delle radiazioni elettromagnetiche  con la materia offrono l’opportunità di indagare in vario modo sulla natura e sulle caratteristiche di un campione e anche di effettuare analisi di tipo quantitativo. Le tecniche ottiche ed i metodi di analisi che da esse derivano si basano su queste interazioni e sui fenomeni coinvolti.

Richiamiamo alcuni concetti importanti sul modello orbitalico.

Negli atomi: gli elettroni negli atomi sono descritti in modo probabilistico. Infatti, l’orbitale è una funzione matematica, precisamente una funzione d’onda, che descrive lo stato quantico dell’elettrone che è definito dai tre numeri quantici n, l ed m. Il quadrato della funzione d’onda mi dà la probabilità di trovare l’elettrone entro una determinata zona di spazio. L’elettrone in un atomo non può assumere tutti i possibili valori (in teoria infiniti) di energia, ma la sua energia è quantizzata, cioè sono permessi solo valori ben definiti. Quindi a ciascun orbitale corrisponde un preciso valore di energia, che costituisce un livello permesso. L’energia è tanto più negativa quanto più l’orbitale è vicino al nucleo. Gli orbitali sono caratterizzati da forma e da energia (Figura 1). Gli elettroni si distribuiscono negli orbitali cominciando da quelli a minore energia. Ogni orbitale contiene non più di due elettroni e il riempimento segue la regola di Hund.
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Figura 1

Nelle molecole: il legame chimico nelle molecole è descritto dagli orbitali molecolari, che sono dati dalla combinazione lineare delle funzioni corrispondenti agli orbitali atomici coinvolti nel legame. Dalla sovrapposizione di due orbitali atomici si ottengono 2 orbitali molecolari che hanno diversa forma ed energia: quello a energia minore è detto di legame ed ha la massima probabilità di trovare gli elettroni del legame fra i due atomi, mentre quello a energia più elevata è detto di antilegame ed ha probabilità nulla di trovare gli elettroni di legame fra gli atomi. Gli elettroni di legame occupano prima gli orbitali molecolari leganti che hanno energia minore.
Dalla combinazione di orbitali atomici di tipo s e di energia simile si ottengono l’orbitale molecolare di legame  e quello di antilegame . Dato che la sovrapposizione tra gli orbitali s è importante, la separazione in energia tra  e  è elevata. Orbitali molecolari di questo tipo si ottengono anche quando si sovrappongono testa-testa orbitali di tipo p. Se invece la sovrapposizione tra due orbitali p è laterale si ottengono due orbitali molecolari e  rispettivamente di legame e di antilegame. Dato che in questo caso la sovrapposizione è minore, la differenza di energia tra e  è minore rispetto a quella degli orbitali  e  
Non tutti gli orbitali atomici possono per energia e/o per simmetria partecipare alla formazione di orbitali molecolari: questi rimangono imperturbati dal legame, sono detti orbitali di non legame (indicati con n) e contengono coppie isolate di elettroni. Quindi la distribuzione energetica degli orbitali molecolari è in genere quella di Figura 2: il riempimento degli elettroni comincia sempre dagli orbitali a più bassa energia.
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Figura 2.

Una molecola possiede una energia interna che è data da diversi contributi:

Emolecola = Enucleo + Eelettronica + Etraslazionale + Erotazionale + Evibrazionale

Il termine  Erotazionale  è associato alla rotazione della molecola su se stessa (intorno a uno o più assi), mentre il termine Evibrazionale  è associato al movimento reciproco degli atomi nella molecola. I termini Etraslazionale, Erotazionale e Evibrazionale  definiscono insieme l’energia cinetica della molecola in quanto ogni termine è grosso modo direttamente proporzionale alla temperatura assoluta.
Le differenze di energia tra gli stati traslazionali sono piccolissime al punto da essere quasi trascurabili, ma esse crescono via via passando a considerare i livelli rotazionali e poi quelli vibrazionali e a quelli elettronici che risultano tutti quantizzati. 

RADIAZIONI ELETTROMAGNETICHE
La radiazione elettromagnetica è una forma di energia che si propaga. Si tratta di un fenomeno ondulatorio dovuto alla simultanea propagazione nello spazio di un campo elettrico (E) e di un campo magnetico (M) oscillanti e perpendicolari tra loro (Figura 3). Le onde elettromagnetiche si propagano nella materia ma anche nel vuoto.
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Figura 3.

Ogni onda elettromagnetica è caratterizzata dai seguenti parametri:

- lunghezza d’onda (λ), cioè la distanza fra due punti successivi in fase tra loro (ad es. fra

due massimi o due minimi)

- frequenza (ν), cioè il numero di oscillazioni al secondo, ovvero il numero di onde che transitano per un punto in un secondo

- ampiezza (A) cioè il massimo spostamento di un punto rispetto alla posizione di equilibrio

- intensità (I) cioè l’energia che l’onda trasporta in 1 secondo attraverso una superficie di

area unitaria perpendicolare alla direzione di propagazione.

La lunghezza d’onda e la frequenza sono legate dalla seguente relazione:

c / dove c è la velocità di propagazione dell’onda nel vuoto

In alcune tecniche come ad esempio la spettroscopia infrarossa si usa il numero d’onda (‾) che è l’inverso della lunghezza d’onda:
‾ = 1/

Modello quantomeccanico: una radiazione può essere considerata con un flusso di fotoni, che sono particelle prive di massa ma dotate di una specifica energia.
E= h 

Dove E è l’energia, h è la costante di Planck (6.63 x 10-34 Js) e  è la frequenza.
L’energia di un fotone con lunghezza d’onda di 100 nm è 1,99 x10-18 J

L’energia di un fotone con lunghezza d’onda di 1000 nm è 1,99 x10-19 J
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Questi valori di energia sono dello stesso ordine di grandezza di quelli richiesti per rompere i legami chimici. Pertanto quando una molecola assorbe un fotone di luce guadagna una quantità di energia tutt’altro che trascurabile. 

Lo stato eccitato della molecola ha un tempo di vita breve e tende a tornare allo stato fondamentale perdendo l’energia acquisita sotto forma o di calore o di radiazione (emissione) o entrambe.
L’insieme di tutte le radiazioni elettromagnetiche costituisce lo spettro elettromagnetico (Figura 4).

A ogni radiazione è associata una energia che è direttamente proporzionale alla frequenza secondo la seguente relazione:

E = h =hc / 
 dove h è la costante di Planck che vale 6,62 x 10-34 Js.
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Figura 4.

E’ importante notare che l’energia è direttamente proporzionale alla frequenza mentre la lunghezza d’onda e la frequenza sono inversamente proporzionali; quindi tanto minore sarà la lunghezza d’onda e tanto maggiore sarà la frequenza. Come l’orecchio ha dei limiti nella percezione del suono, anche l’occhio umano ha dei limiti nella visione della luce: infatti riesce a percepire le lunghezze d’onda comprese tra 400-800 nm. Questo intervallo di lunghezze d’onda prende il nome di luce visibile. Lunghezze d’onda minori (cioè frequenze maggiori ed energie maggiori) corrispondono ai raggi ultravioletti, ai raggi X ed ai raggi γ; lunghezze d’onda maggiori (cioè frequenze minori e energie minori ) corrispondono ai raggi infrarossi, alle microonde e alle onde radio.
INTERAZIONI FRA RADIAZIONI E MATERIA
Quando una radiazione elettromagnetica interagisce con la materia possono verificarsi diversi fenomeni riconducibili a due eventi importanti: il trasferimento di energia dalla radiazione alla materia (assorbimento) a cui segue la restituzione completa di energia sotto diverse forme (emissione). 

L’assorbimento avviene in tempi brevissimi (10-15 s): a seguito dell’assorbimento di una radiazione di energia adeguata l’atomo o la molecola passa dallo stato fondamentale a minima energia ad uno stato ad energia maggiore detto eccitato. Lo stato eccitato non è stabile ed ha un tempo di vita molto breve perché l’atomo o la molecola tende a tornare allo stato fondamentale perdendo l’energia acquisita sotto forma di calore, o radiazione o entrambe.

Durante l’assorbimento, la cattura dell’energia della radiazione fa aumentare l’energia interna dell’atomo o della molecola, provocando una serie di fenomeni diversi a seconda della lunghezza d’onda (e quindi dell’energia) della radiazione:

· le radiofrequenze (che sono poco energetiche) sono in grado di interagire solo con lo spin di alcuni nuclei

· le microonde inducono rotazioni nelle molecole

· le radiazioni IR amplificano le vibrazioni dei legami in una molecola

· le radiazioni UV/visibile riescono ad eccitare gli elettroni di valenza

· i raggi X riescono addirittura ad estrarre gli elettroni più vicini al nucleo.

A causa dell’assorbimento, l’intensità misurata a valle di un campione irraggiato può risultare minore rispetto a quella della radiazione incidente. Su questo fatto si basano le diverse tecniche della spettroscopia di assorbimento atomico o molecolare. Prenderemo in considerazione solo la spettroscopia di assorbimento molecolare UV/visibile o spettrofotometria.

Questa tecnica si avvale dello spettrofotometro come strumento, che consiste di alcune parti essenziali: una sorgente luminosa che emette tutte le lunghezze d’onda dell’UV/visibile, un monocromatore  che suddivide la radiazione prodotta dalla sorgente nelle sue componenti monocromatiche e un rivelatore in grado di misurare le radiazioni in uscita dal campione e di confrontarle con quelle in ingresso, cioè incidenti sul campione.
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Schema di uno spettrofotometro 

Nell’assorbimento molecolare, le energie necessarie per provocare le transizioni elettroniche provocano contemporaneamente transizioni dai livelli vibrazionali e rotazionali (associati al livello elettronico fondamentale) ai livelli vibrazionali e rotazionali associati al livello elettronico eccitato. Dal momento che lo spettrofotometro non riesce a discriminare fra i diversi tipi di transizione, lo spettro elettronico (che è il grafico che mostra l’andamento dell’assorbimento in funzione della lunghezza d’onda incidente) è la somma di tutti gli assorbimenti vibrazionali e rotazionali che accompagnano la transizione elettronica. Per questo motivo lo spettro è a forma di banda.

L’intensità dell’assorbimento in uno spettro dipende dai seguenti fattori: i) la probabilità che la transizione ha di verificarsi, in quanto non tutte le transizioni sono permesse dalle regole di selezione, ii) la popolazione dei livelli (il livello inferiore deve essere popolato e quello superiore di arrivo deve esserlo molto meno) e iii) la concentrazione della specie che assorbe nel campione.

IL COLORE

Il colore è una sensazione fisiologica prodotta dal nostro cervello quando elabora i segnali generati nell’occhio dalle onde elettromagnetiche che lo colpiscono. Il colore si forma dalla interazione delle radiazioni emesse da una sorgente luminosa con gli oggetti, che in parte le assorbono e in parte le trasmettono. Le radiazioni trasmesse raggiungono l’occhio, producendo una serie di segnali elaborati dalla corteccia cerebrale.
Se un raggio di luce policromatica illumina un oggetto che ne assorbe solo una parte, la radiazione trasmessa che giunge all’occhio contiene le lunghezze d’onda che non sono state assorbite, cioè le radiazioni complementari. Queste unite alle radiazioni assorbite riproducono la composizione spettrale della luce che ha illuminato l’oggetto. Per esempio se la luce che illumina l’oggetto è la luce solare, le radiazioni complementari sommate a quelle assorbite riproducono la luce bianca. Se le radiazioni assorbite sono quelle della regione blu-verde, le radiazioni trasmesse sono quelle della regione del rosso e quindi l’oggetto verrà percepito come rosso (vedi la rosa dei colori).



Figura 5.

Se un oggetto assorbe tutte le radiazioni visibili che riceve, appare nero, mentre è grigio se assorbe tutte le radiazioni visibili solo parzialmente e in uguale misura. Invece se un oggetto non assorbe radiazioni del visibile appare bianco.
Il modo con cui il sistema occhio-cervello giunge alla sensazione  di un determinato colore dipende dalla composizione spettrale della sorgente luminosa. Per esempio se un oggetto appare giallo, i casi sono tre:

1) la sorgente emette radiazione monocromatica a 580 nm (che corrisponde al giallo) e l’oggetto non è in grado di assorbirla per cui la trasmette e quindi appare giallo.

2) la sorgente emette luce bianca (il campo spettrale da 400-800 nm) e l’oggetto assorbe  le radiazioni complementari al giallo

3) la sorgente emette due radiazioni monocromatiche (per esempio a =650 nm (rossa) e =530 nm (verde)) che non vengono assorbite e quindi raggiungono l’occhio combinandosi: perciò l’oggetto appare giallo.

SPETTROFOTOMETRIA UV/VISIBILE

È una tecnica spettroscopica che si basa sull’assorbimento selettivo delle radiazioni con lunghezza d’onda compresa tra 10 nm e 800 nm. Questo intervallo viene suddiviso in tre regioni:
1) 10- 200 nm UV lontano

2) 200-400 nm UV vicino

3) 400-800 nm visibile

La zona del lontano UV è di scarso interesse, poiché al di sotto di 200 nm anche l’O2 atmosferico assorbe interferendo con gli assorbimenti delle molecole. La misura in questa regione è possibile o sotto vuoto o in atmosfera di gas inerte e quindi non è affatto semplice.

ASSORBIMENTO NELL’UV/VISIBILE

L’eccitazione degli elettroni di valenza di una molecola richiede energie tanto più elevate quanto più grande è la separazione fra i livelli elettronici di partenza e di arrivo delle transizioni. Le energie degli orbitali molecolari e le più comuni transizioni energetiche sono riportate in figura 6. Tutte le transizioni avvengono a partire da orbitali molecolari di legame o di non legame perché le molecole a temperatura ambiente si trovano nel loro stato fondamentale in cui gli elettroni occupano i livelli a energia più bassa disponibili.
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Figura 6.

Le transizioni  sono quelle che richiedono radiazioni con energia maggiore cioè minore (110-135 nm): a seguire ci sono le transizioni  e n- (160-225 nm) ed infine le transizioni n-(da 285 nm in su). La lunghezza d’onda necessaria alle diverse transizioni è tanto maggiore quanto minore è il dislivello di energia. Queste transizioni sono caratteristiche dei composti organici e di quelli inorganici che possiedono elettroni di valenza di tipo s o p. 

Le transizioni sono tipiche di molecole sature che contengono solo legami semplici

Le  transizioni  sono tipiche di composti insaturi contenenti cioè doppi legami isolati o coniugati: in generale, tanto più estesa è la coniugazione e la delocalizzazione, tanto maggiore è la lunghezza d’onda di assorbimento e l’intensità della banda.

Le transizioni n- e n-coinvolgono eteroatomi con doppietti di non legame come l’ossigeno in C=O, l’azoto e lo zolfo.

Ci sono poi anche transizioni per trasferimento di carica, dovute a veri e propri spostamenti di elettroni. In genere sono bande intense: un esempio è la banda a trasferimento di carica dal legante assiale al metallo nei complessi ferro-porfirinici.

Facciamo qualche considerazione sulla seguente affermazione: quanto più estesa è la coniugazione e la delocalizzazione, tanto maggiore è la lunghezza d’onda di assorbimento (che si sposta quindi verso la regione del visibile).
Si consideri la molecola di etilene: c’è un doppio legame C=C isolato. La parte  del diagramma degli orbitali molecolari dell’etilene si ottiene combinando due orbitali atomici di tipo p ciascuno situato su un carbonio: si ottengono due orbitali molecolari ( e ) la cui differenza di energia è indicata in figura come E1. Passando alla molecola di butadiene che possiede due doppi legami coniugati, il sistema , che deriva dalla combinazione lineare di 4 orbitali atomici di tipo p, sarà costituito da 4 orbitali molecolari, due di legame e due di antilegame: dato che gli elettroni dei doppi legami sono 4, i due orbitali molecolari di legame sono pieni e la transizione avviene tra quello di legame a energia più alta e quello di antilegame a energia più bassa. La differenza di energia è E2 e dalla figura si può notare come essa sia più piccola di E1, cioè richieda una lunghezza d’onda maggiore più spostata verso la regione del visibile. Una analogo ragionamento si può fare per esatriene e octatetraene. 
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Sulla base delle considerazioni fatte, si comprende come un sistema altamente coniugato possa assorbire luce visibile e risultare colorato: un esempio molto importante sono le porfirine.

SPETTRO ELETTRONICO DELLE PORFIRINE
Data la elevata coniugazione dei legami , tutte le porfirine e i loro derivati sono colorati per la presenza di bande dovute a transizioni . Gli spettri delle porfirine presentano una banda intensa a circa 400 nm detta banda di Soret (= 105 M-1cm-1): la parte visibile dello spettro consiste di quattro bande ben distinte tra 450 e 700 nm, che sono responsabili del colore delle porfirine (= 104 M-1cm-1). L’assorbimento di luce visibile da parte di un complesso ferro- porfirinico provoca transizioni  e non transizioni d-d del metallo centrale. Quest’ultimo quindi non è responsabile del colore. Tuttavia, quando uno ione metallico lega la porfirina, la posizione ed il numero delle bande di assorbimento dell’anello cambia. Questa variazione dello spettro può dare importanti informazioni sulla natura del metallo, sul suo stato di ossidazione e sulle caratteristiche del suo legame con l’anello porfirinico. La presenza di centri metallici o di sostituenti in grado di aumentare la delocalizzazione del sistema , ad esempio, provoca lo spostamento delle bande a lunghezze d’onda maggiori.
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Figura. Spettro elettronico dell’anello H2TDCPP.
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Se si considera una mole di fotoni, l’energia associata è:


1,99 x10-18 x NA = 1198 KJ  per fotoni di 100 nm


1,99 x10-19 x NA = 119,8 KJ  per fotoni di 1000 nm





A + h





Una molecola interagisce con un fotone
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