
Che cosa è la chimica organica? 
E’ la chimica del carbonio, cioè la chimica che si occupa di studiare 
tutti quei composti che contengono l’elemento carbonio.

.





CENNI SU STRUTTURA  ATOMICA: Rappresentazione schematica di un atomo. Un atomo è costituito da un nucleo 
denso, formato a sua volta da particelle subatomiche neutre (neutroni) e cariche positivamente (protoni), e circondato da 
elettroni carichi negativamente. Il numero atomico Z dà iAtomico Z (1 per l’H, 6 per il C), ma possono avere diversi num. di 

massa, a Come è fatto un atomo?di quanti neutroni contengono. Tali atomi si dicono isotopi: 

stesso Z ma differente A. 



ORBITALI e LEGAME CHIMICO: Un legame è inteso come la forza che tiene uniti gli atomi di una molecola. Prima di 
parlare del legame è bene, però, avere un’idea di come sono distribuiti gli elettroni in un atomo, perché sono loro ad 
intervenire direttamente nella formazione del legame. Secondo il modello quantomeccanico il comportamento di un 
elettrone viene descritto da un’equazione d’onda, la cui soluzione viene detta ORBITALE. L’ORBITALE è la probabilità di 
trovare l’elettrone in una data regione dello spazio. Rappresentazione degli orbitali atomici s, p e d.



Forma degli orbitali 2p. Gli orbitali p sono orientati nello spazio lungo direzioni perpendicolari fra loro, px, py 
e pz. Ciascuno dei tre orbitali a forma di manubrio ha un nodo tra i due lobi.                                               
REGOLE per RIEMPIMENTO ORBITALICO:                        1) riempimento da 1s, 2s, 2p, etc;                                 
2) riempimento con spin opposto;                                    3) si occupano gli orbitali ad uno ad uno con gli spin 
paralleli.



Gli orbitali sono disposti in diversi strati, GUSCI, aventi diverse energie. Ciascun orbitale è, poi, occupato da 2 elettroni.  
Livelli energetici degli elettroni in un atomo. Anche se non viene mostrato, il livello energetico dell’orbitale 4s cade tra il 3p 
ed il 3d.



Formazione dei legami: teoria del legame di valenza



La forza del legame covalente è dovuta all’attrazione elettrostatica. Il Grafico dell’energia in funzione della distanza 
internucleare per due atomi di idrogeno evidenzia un punto di minima energia in cui la distanza tra i nuclei è tale da 
favorire la formazione del legame. 
Questa distanza è detta lunghezza di legame ed è quella che dà massima stabilità alla molecola. Per rompere il legame 
dobbiamo fornire un’energia detta energia di dissociazione del legame. Questa energia varia in funzione della molecola e 
dipende dal fatto che la rottura sia omolitica o eterolitica.



Il legame covalente si dice polare quando la distribuzione elettronica non è simmetrica tra 2 atomi, ma risente 
dell’attrazione di un atomo piuttosto che dell’altro, così da generare una carica parziale delta + e una delta -.

Natura del legame

I legami covalenti si formano
attraverso la condivisione di elettroni
tra atomi adiacenti.
Ciò avviene solo quando gli orbitali
dei due atomi coinvolti nel legame si sovrappongono



Legame covalente puro (non polare)

Se A e B hanno lo stesso valore di elettronegatività, 
avranno la stessa tendenza ad attirare elettroni

Legame ionico

Se B è molto più elettronegativo di A, la coppia di 
elettroni del legame è attratta verso l'estremità B del 
legame, con una netta separazione di carica sui due 
atomi

Elettronegatività e legame



Il Legame COVALENTE risulta dalla compartecipazione di elettroni, 
come per es. nelle molecole di metano, acqua, ammoniaca. Ogni 
atomo mette in comune un elettrone completando, così, il proprio 
strato. Il legame covalente è il legame tipico dei composti del 
carbonio.



Esempi di polarità dei legami

Effetto induttivo: E’ dovuto alla capacità di un 
atomo a spostare gli elettroni di un legame s
come risposta alla diversa elettronegatività, 
e diminuisce con la distanza. 

Il legame è covalente non polare quando la differenza di 
elettronegatività
fra gli atomi è <0.5; se la differenza è compresa fra 0.5-2 il 
legame è covalente polare.
Se la differenza è > 2 il legame è ionico.



Polarità di una molecola: Una molecola si dice polare quando il baricentro delle cariche 
negative non coincide con il baricentro delle cariche positive.       Tale molecola è un dipolo ed 
ha un momento dipolare m, che è il prodotto della carica Q per la distanza r tra i baricentri delle 
cariche. Ci sono delle tabelle che riportano i valori dei momenti dipolari delle varie molecole.

Polarità di una molecola

a) Nel CH3Cl il momento di dipolo dipende solo dal contributo del legame 
C-Cl; 



b) nelle molecole simmetriche (CH4, CCl4), m=0; 
c); nell’H2O e nell’NH3 i contributi dei legami X-H non sono trascurabili, perché l’O e l’N sono più 

elettronegativi dell’H e in più possiedono coppie di elettroni non condivise, che sporgono 
nello spazio, lontano dai nuclei carichi positivamente. 

Si verifica così una separazione di carica che contribuisce al momento dipolare



• Interazioni di non-legame tra le molecole

I composti covalenti possono essere gassosi, liquidi o 
solidi.

I composti che hanno basso peso molecolare e non 
presentano momento dipolare sono gassosi. 

Le forze che agiscono tra molecole sono chiamate forze 
intermolecolari o interazioni intermolecolari di non-
legame.

Queste interazioni aumentano con l’aumentare del peso 
molecolare, e quindi delle dimensioni delle molecole, 
come pure con l’aumentare della polarità delle molecole.

Ci sono tre tipi importanti di forze intermolecolari:

(1) interazioni dipolo-dipolo, (2) interazioni di van der 
Waals e (3) legame idrogeno.



Interazioni dipolo-dipolo
Le molecole che presentano momento dipolare, tendono ad 
orientarsi in modo che l’estremità negativa di una molecola sia 
rivolta verso l’estremità positiva di un’altra. 
Le interazioni dei dipoli permanenti di molecole diverse sono 
chiamate interazioni dipolo-dipolo. Il clorometano (PM = 51, b.p. =  
- 24 °C; gas a r.t.);ha un momento dipolare di 1.86 D diretto lungo il 
legame carbonio-cloro. Le sue molecole si orientano in modo che 
l’estremità positiva di un dipolo sia rivolta verso l’estremità negativa 
di un altro. Un comune legame covalente ha un’energia di legame 
che va dalle 30 alle 130 kcal/mol mentre le interazioni dipolo-dipolo 
sono molto più deboli, approssimativamente di 1÷3 kcal/mol.
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Quando un atomo di idrogeno forma un legame covalente con un atomo
fortemente elettronegativo, come ossigeno, fluoro o azoto, il legame è molto
polare. L’atomo di idrogeno in questa situazione ha una grande affinità
per gli elettroni di non-legame di altri atomi di ossigeno, di fluoro o di
azoto e la forte interazione che ne risulta è chiamata legame idrogeno.

Legame idrogeno

Le forze attrattive del legame idrogeno sono generalmente indicate con
una linea tratteggiata anziché con la linea continua usata per il legame covalente.
La forza del legame idrogeno con un atomo di ossigeno, fluoro o
azoto è compresa fra 3 e 10 kcalmol facendo dei legami idrogeno la forma
conosciuta più forte di interazione intermolecolare.
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Polarità del solvente caratterizzata dalla e.

e = 1.9- 5 apolare 
e =5-14 mediamente polare
e > 15 polare 
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INTERAZIONE IONE DIPOLO



Orbitali molecolari della molecola di idrogeno



Legame di tipo σ tra un orbitale s e un orbitale p



Legame di tipo π tra due orbitali di tipo p

HOMO

LUMO



Ibridazione del Carbonio



Nel caso degli alcani (es. metano) si ha una geometria tetraedrica, cioè i legami giacciono lungo gli assi di un tetraedro, e
la struttura ha tutti gli angoli di legame di 109.5°.



Es. di ibridazione sp3 :etano. I legami C-H si formano per sovrapposizione di orbitali s degli H e sp3 del C. Il legame 
carbonio-carbonio si forma, invece, per sovrapposizione di due orbitali ibridi sp3. Avremo solo legami sigma. (Per 
chiarezza, i lobi più piccoli degli orbitali ibridi sp3 non vengono mostrati).



Negli ALCHENI il carbonio è ibridizzato sp2. I tre orbitali ibridi sp2 equivalenti (verde) giacciono in un piano ad un angolo 
di 120° l’uno rispetto all’altro, ed un singolo orbitale p non ibridizzato (blu) è perpendicolare al piano sp2. Si parlerà di 
geometria planare con angoli di legame di 120°.

”



Il doppio legame (sigma e pi greco) deriva dalla sovrapposizione orbitalica di due atomi di carbonio ibridizzati sp2 a 
formare il legame sigma, e dalla sovrapposizione dei due orbitali p (non ibridizzati) del carbonio a formare il legame pi 
greco. Il legame pi greco ha regioni di densità elettronica su ciascun lato di una linea tracciata tra i nuclei.



Struttura dell’etilene.



Negli ALCHINI l’ atomo di carbonio è ibridizzato sp. I due orbitali ibridi sp (verde) sono orientati a 180° l’uno dall’altro, e 
sono perpendicolari ai due orbitali p rimanenti (blu). Si parla di geometria digonale (o lineare), con angoli di legame di 
180°.



Struttura dell’acetilene. I due atomi di carbonio ibridizzati sp sono uniti da un legame sigma e da due legami pi greco.



AMMONIACA: Ibridizzazione dell’azoto nell’ammoniaca. L’atomo di azoto è ibridizzato sp3, dando angoli di legame H–N–
H di 107.3°.



ACQUA: L’atomo di ossigeno è ibridizzato sp3 e possiede due coppie elettroniche solitarie. L’angolo di legame H–O–H è 
di 104.5°. Questa diminuzione dell’angolo di legame è dovuta probabilmente all’interazione repulsiva tra le due coppie 
solitarie, che allontanandosi comprimono l’angolo.



Risonanza:

quando è possibile rappresentare dei composti mediante due o più 
strutture che differiscono solo per la posizione degli elettroni, 
parleremo di forme di risonanza 

stabilizzazione per risonanza



Regole per scrivere le forme limite di risonanza:

1. Le forme limite di risonanza hanno tutte la stessa connessione. Solo gli elettroni di non-legame e gli elettroni 
dei doppi legami cambiano di posizione da una forma limite di risonanza ad un’altra. Gli elettroni dei legami 
covalenti semplici non sono coinvolti.

2.     I nuclei degli atomi nelle diverse forme limite di risonanza restano nelle stesse posizioni.

3.    Tutte le forme limite di risonanza devono avere lo stesso numero di elettroni accoppiati e non accoppiati.

4.     Le forme limite di risonanza in cui gli atomi degli elementi del secondo periodo hanno tutti l’ottetto completo 
sono più importanti di quelle in cui tali atomi hanno intorno meno di otto elettroni. 
Analogamente, le strutture con un maggior numero di legami covalenti sono più importanti di quelle che ne 
hanno di meno. 
Per gli atomi degli elementi che appartengono ai periodi successivi al secondo, come lo zolfo ed il fosforo, è 
possibile scrivere strutture con dieci o più elettroni intorno all’atomo centrale.

5. Le forme limite di risonanza in cui vi è poca o nessuna separazione di carica sono più importanti di quelle 
con una separazione di carica grande (occorre energia per separare cariche di segno opposto). 
Non sono favorite le strutture contenenti cariche di segno uguale su atomi adiacenti.

6. Quando vengono scritte strutture con separazione di carica, la forma limite di risonanza più importante è 
quella in cui la carica negativa è sull’atomo più elettronegativo



Le forme di risonanza possono essere confrontate 
usando i seguenti criteri, in ordine di importanza:

1) più ottetti possibili
2) più legami possibili
3) cariche negative sugli atomi elettronegativi
4) minore quantità di separazione di carica



Esempi di Risonanza





Diverso contributo energetico delle forme di risonanza



Radicale
Allilico



Reazione Chimica

Il passaggio da reagenti a prodotti avviene attraverso uno stato a massima energia libera, 
definito Stato di Transizione.

Lo ST ha energia libera maggiore di quella dei reagenti e dei prodotti e rappresenta la barriera energetica
alla loro interconversione.
La trasformazione dei reagenti in prodotti viene rappresentata con un diagramma  di energia, 
che mette in evidenza la variazione dell’energia in funzione della coordinata di reazione. 
Il G* rappresenta l’energia libera standard di attivazione ed è correlato con la velocità della reazione.   

v = PZ e-G*/RT
P = Fattore di probabilità: probabilità che la collisione avvenga secondo

la direzione efficace e che dipende dalla geometria delle particelle
Z = Frequenza degli urti



Aspetti termodinamici delle reazioni organiche

Generica reazione di equilibrio

Equazione della costante di equilibrio Keq

La Keq è strettamente collegata alla stabilità energetica di tutte le specie coinvolte nel processo ed è correlata al 
G° della reazione dalla equazione G° = - RT ln Keq

dove G° esprime la differenza di energia libera standard esistente tra prodotti e reagenti

G° = (rG°c + sG°D) – ( rG°A + mG°B)



Diagrammi di energia relativi a reazioni esoergoniche ed endoergoniche

G° = H° - TS°



Aspetti cinetici delle reazioni organiche

Diagrammi di energia relativi a reazioni esoergoniche.

Reazione b più veloce della reazione a.
ΔG#, energia libera di attivazione di Gibbs; ΔG°: energia libera standard. 



.
Reazione c più veloce della reazione b.
ΔG#, energia libera di attivazione di Gibbs; ΔG°: energia libera standard. 

Diagrammi di energia relativi a reazioni endoergoniche



Diagrammi di energia relativi a reazioni con più stati di transizione (ST)



Cinetica di reazione e molecolarità



a, Reazione esoergonica che si compie in tre stadi con formazione di due intermedi: il 
primo stadio è quello lento ed è endoergonico, mentre il secondo e il terzo stadio sono 
esoergonici. 

Diagrammi di energia di diverse reazioni



b, Reazione esoergonica elementare (cioè non si formano intermedi) 



c, Reazione esoergonica che si compie in due stadi con formazione di un intermedio: 
il secondo stadio è quello lento; il primo stadio è leggermente endoergonico, mentre il 
secondo è esoergonico. 



d, Reazione endoergonica che si compie in due stadi con formazione di un intermedio: 
il primo stadio è quello lento ed è endoergonico, mentre il secondo stadio è 
esoergonico. 



Reazioni che prevedono un meccanismo polare:
scissione eterolitica di legami covalenti



Esempi di rottura (e formazione) di legami:



Densità elettronica

Influenza di un reagente acido sulla polarizzazione dei legami. 

La Polarizzabilità di un atomo o di una molecola esprime la tendenza che 
queste specie manifestano allo spostamento dei propri elettroni 
per l’approssimarsi di una carica esterna. 



Influenza di un reagente basico sulla polarizzazione dei legami 



Reazioni che prevedono un meccanismo radicalico

Reazione tra un radicale e una specie non radicalica







Reazioni che prevedono un meccanismo periciclico

Esempi di trasformazioni che avvengono con meccanismo periciclico



Classificazione delle reazioni

1) Reazioni di sostituzione

a) Sostituzione elettrofila

b)Sostituzione nucleofila



a) Addizione elettrofila

2)Reazioni di addizione

b)Addizione nucleofila



c) addizioni che prevedono un meccanismo di tipo radicalico

d) trasformazioni che procedono con meccanismo periciclico



3) Reazione di eliminazione



3) Reazione di trasposizione



Acidi e basi

Definizione di Arrhenius.

Secondo la definizione originale di Arrhenius, si considera acida (HA) una specie che, 
sciolta in acqua, è in grado di liberare ioni H+, e basica - B(OH)n - una sostanza che, 
sciolta in acqua, è in grado di liberare ioni idrossile OH-. 

La forza dell'acido o della base viene espressa per mezzo della costante di equilibrio 
relativa al corrispondente processo di dissociazione 



Diagrammi di energia relativi a reazioni acido-base 
e nucleofilo-elettrofilo.



Acidi e basi secondo Brønsted-Lowry

Coppie coniugate acido-base 



Esempio: Reazione tra acetone e anione etossido in alcol etilico



Esempio: Reazione tra acetone e ioni H3O+ (acqua)



La forza di un acido è viene espressa tramite i valori di pKa (-log Ka). La tabella riporta alcuni 
valori di  Ka e pKa. Un acido forte ha una Ka grande ma un pKa piccolo, un acido debole ha 
una Ka piccola, ma un pKa grande. Tanto più forte è un acido tanto più debole è la sua base 
coniugata.                                                   La tabella è utile per prevedere l’andamento delle 
reazioni acido-base.

La forza degli acidi è espressa
dal pKa



Un altro modo per valutare l’andamento delle reazioni acido-base è quello di 
ricordare che i prodotti di una reazione acido-base devono essere più stabili dei 
reagenti di partenza, in altre parole si devono formare specie più deboli e meno 
reattive. L’equilibrio acido-base è spostato

verso la coppia più debole



Alcune basi organiche. L’alcol metilico e l’acetone si comportano da basi quando il loro atomo 
di ossigeno accetta un protone.La forza di una base si evince dal pKa

del suo acido coniugato

Più forte è l’acido coniugato più debole è la base

pKa =           10.62                         -2.0                           -7.0



Fattori che influenzano l'acidità e la basicità

1) Variazione di alcune caratteristiche in funzione della dimensione atomica



2) Variazioni del pKa (cologaritmo della costante di dissociazione acida) per atomi 
appartenenti al Periodo 2°



3) risonanza e conseguenze sulle proprietà acido-base 



4) Variazioni del pKa (cologaritmo della costante di dissociazione acida) in 
funzione degli effetti induttivi esercitati da sostituenti 



5) Variazioni del pKa o del pKa della base coniugata in funzione dello stato di 
ibridazione 



Ingombro sterico

Es. acido benzoico



Coniugazione tra carbossile e ciclo aromatico

pk acido benzoico = 4.20 pk acido 2-metilbenzoico = 3.91



Natura del solvente

Solventi polari aprotici e protici



Acidi e basi secondo Lewis



















Relazione tra variazioni di entropia e numero di molecole coinvolte nella reazione



Esempio di utilizzo delle energie di dissociazione di legame per ottenere la 
variazione di entalpia




