Che cosa ¢é la chimica organica?
E’ la chimica del carbonio, cioe la chimica che si occupa di studiare
tutti quei composti che contengono I'elemento carbonio.
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FIGURA 2.2 Valori di elettronega-
tivita di vari elementi della tavola
periodica. In genere, ['elettronega-
tivita aumenta andando da sinistra
a destra della tavola periodica e
diminuisce andando dall’alto verso
il basso. | valori sono basati su una
scala arbitraria, con F = 4.0e (s =
0.7. Il carbonio ha una elettronega-
tivita pari a 2.5. Gli elementi colo-
rati in rosso sono i pit
elettronegativi, quelli in verde
hanno valori di elettronegativita
intermedi, e quelli in giallo sono i
meno elettronegativi.
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Come é fatto un atomo?

FIGURA 1.2 Rappresentazione Nucleo (protoni + neutroni)

schematica di un atomo. Il nucleo
denso e carico positivamente con-
tiene la maggior parte della massa
dell’atomo ed é circondato da elet- =
troni carichi negativamente. Volume attorno al nucleo s
La rappresentazione tridimensio- occupato dagli elettroni orbitanti
nale a destra mostra delle super-

fici calcolate di densita elettronica.

La densita elettronica cresce

costantemente verso il nucleo, ed

& 4o volte maggiore alla superficie

in blu continua che non alla super-

ficie in grigio reticolata.




FIGURA 1.3 Rappresentazione
degli orbitali s, p e d. Gli orbitali s
sono sferici, gli orbitali p hanno
una forma a manubrio, e quattro
dei cinque orbitali d hanno una
forma a quadrifoglio. | differenti
lobi degli orbitali p vengono
spesso raffigurati per convenienza
a forma di lacrima, ma la loro vera
forma rassomiglia piuttosto ad una
maniglia, come indicato nella rap-
presentazione generata al com-
puter di un orbitale zp
dell’idrogeno sulla destra.
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FIGURA 1.5 Forma degli or-
bitali 2p. Ciascuno dei tre or- .
bitali a forma di manubrio ha
un nodo tra i due lobi.

Orbitale 2p, Orbitale 2p, Orbitale 2p, Orbitali 2p



FIGURA 1.4 Livelli energetici
degli elettroni in un atomo. Il
primo guscio contiene un un solo
orbitale 1s; il secondo guscio con-
tiene un massimo di otto elettroni
in un orbitale 2s e tre orbitali 2p; il
terzo guscio contiene un massimo
di diciotto elettroni in un orbitale
3s, tre orbitali 3p e cinque orbitali
3d, e cosivia. | due elettroni in
ciascun orbitale sono rappresen-
tati da frecce insu e in gid, T4.
Anche se non viene mostrato, il
livello energetico dell’orbitale 4s
cadetrail3zpedil 3d.
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Formazione dei legami: teoria del legame di valenza
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FIGURA 1.9 Grafico dell’energia
contro la distanza internucleare
per due atomi di idrogeno. La di-
stanza tra i nuclei al punto di
minima energia € la lunghezza di
legame.
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Natura del legame

FIGURA 2.1 Il passaggio dal
legame covalente al legame ionico
e il risultato di una distribuzione
elettronica non simmetrica. Il
simbolo & (lettera greca delta mi-
nuscola) indica una carica parziale,
sia positiva (5°) per gli atomi
poveri di elettroni sia negativa (5 )
per gli atomi ricchi di elettroni.

| legami covalenti si formano

attraverso la condivisione di elettroni

tra atomi adiacenti.

Cio avviene solo quando gli orbitali

dei due atomi coinvolti nel legame si sovrappongono

Carattere ionico

i+ a=

x@yY

Legame covalente
polare

XX X* Y:-

Legame covalente Legame ionico

simmetrico



Elettronegativita e legame

Legame covalente puro (non polare)
A—:+—B

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

Legame ionico

% -
A - B

Se B € molto piu elettronegativo di A, la coppia di

elettroni del legame e attratta verso lI'estremita B del

legame, con una netta separazione di carica sui due

atomi




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, cosi, il proprio
strato. Il legame covalente ¢ il legame tipico dei composti del

carbonio.

-L'.T- + 4H —— H:g'._‘.:H 3H- + \1 —> H:.}_!:H
H
Metano (CH,) Ammoniaca (NHj3)
2H + -0 — HiO: L H
H 3H- + [ + +{_}: - H —— H:i:__’_"j:{uj:
Acqua (H;0) LS

Metanolo (CH3OH)



Esempi di polarita dei legami

FIGURA 2.3 (a) Nel clorometano,  (a)
CH,CL, il legame C-Cl & un legame ‘ .

covalente polare; (b) nel metillitio, Cl
CH,Li, il legame C-Li & un legame {‘. .- Clora: EN =30
covalente polare. Le rappresenta- 7 P Ousbonics: BN — 3%
zioni generate dal computer, dette H H — <
mappe di potenziale elettrostatico, H Differenza = 0.5
fanno uso di colori per mostrare le
distribuzioni di carica calcolate: Clorometano
rosso per le zone ricche di elet- b)
troni, blu per le zone povere di
elettroni. -
L1
5 {L J Carbonio: EN = 2.5
N e ity FOM —
H7 H Lmu‘. ‘Fh 1.0
H Differenza = 1.5
Metillitio

Il legame € covalente non polare quando la differenza di

elettronegativita . - T
fra gli atomi & <0.5; se la differenza & compresa fra 0.5-2 il Effetto induttivo: E” dovuto alla capacita di un

legame & covalente polare. atomo a spostare gli elettroni di un legame o
Se la differenza & > 2 il legame & ionico. come risposta alla diversa elettronegativita,
e diminuisce con la distanza.



Polarita di una molecola

_—FKeeesso di elettroni (ea. 0.2)

o
.__|‘_ - Difetto di elettron (ca. 0.2
..'"l L

H/ "H
H Clorometano (p = 1.87 D)

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



b) nelle molecole simmetriche (CH,, CCl,), u=0;

c); nell’H,O e nell’NH; i contributi dei legami X-H non sono trascurabili, perché I'O e I'N sono piu
elettronegativi dell’H e in piu possiedono coppie di elettroni non condivise, che sporgono
nello spazio, lontano dai nuclei carichi positivamente.

Si verifica cosi una separazione di carica che contribuisce al momento dipolare
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* Interazioni di non-legame tra le molecole

| composti covalenti possono essere gassosi, liquidi o
solidi.
| 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 'aumentare del peso
molecolare, e quindi delle dimensioni delle molecole,
come pure con I'aumentare della polarita 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 I'estremita negativa di una molecola sia
rivolta verso I'estremita 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
I'estremita positiva di un dipolo sia rivolta verso I'estremita 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 piu deboli, a?%rossimativamente di 1+3 kcal/mol.
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Legame idrogeno

Quando un atomo di idrogeno forma un legame covalente con un atomo
fortemente elettronegativo, come ossigeno, fluoro o azoto, il legame € molto
polare. L'atomo di idrogeno in questa situazione ha una grande affinita

per gli elettroni di non-legame di altri atomi di ossigeno, di fluoro o di

azoto e la forte interazione che ne risulta &€ chiamata legame idrogeno.

I

!
. . O,
SHHT P
‘. . O.
Ho H™ H
0 S
MW = 18
b.p. =100 °C

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 € compresa fra 3 e 10 kcalmol facendo dei legami idrogeno la forma
conosciuta piu forte di interazione intermolecolare.



Polarita del solvente caratterizzata dalla «.

H;Q/ \%H ITI////// ) \\\\ I_\I
! JOR | O. ./ H. _H ™. .0
H WlH H Ho P

Solvatazione dei cationi Solvatazione degli anioni

INTERAZIONE IONE DIPOLO

€ =1.9- 5 apolare
¢ =5—14 mediamente polare
€ > 15 polare



Orbitali molecolari della molecola di idrogeno

DO orbitale molecolare
di antilegame di tipo ¢*

orbitale molecolare
di legame di tipo o

orbitali molecolari della molecola di idrogeno (H»)



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

orbitale molecolare
DG DO di antilegame di tipo ¢*

O - orbitale molecolare
di legame di tipo o

legame di tipo o tra un orbitale s e un orbitale p



Legame di tipo 1 tra due orbitali di tipo p

VY
OO orbitale molecolare LUMO

di antilegame di tipo o°
Q. J

Y

¥ |

W orbitale molecolare HOMO

di legame di tipo n



Ibridazione del Carbonio

, . . Legami nel piano
FIGURA_I.G L’atomo dI’CEFbDnIO Liagitedhioairstra  deliawaging
tetraedrico secondo van’t Hoff. Le .
: 3 gt ] nella pagina
linee continue giacciono nel piano
della pagina, la linea a cuneo
pieno esce dal piano della pagina,
e la linea tratteggiata va all’in-
terno della pagina.

Legame che esce
dalla pagina

Tetraedro

regolare Atomo di carbonio
tetraedrico



Ficura 1.11

Angolo di
Struttura del metano che mostra legame BT et . £ R
gli angoli di legame di 109.5°. 109.5° | J-l iegam;
110 pm




FIGURA 1.12 Struttura dell’e-
tano. Il legame carbonio-carbonio
viene formato per sovrapposizione
o di due orbitali ibridi sp3. (Per
chiarezza, i lobi pit piccoli degli
orbitali ibridi sp3 non vengono
mostrati).

Carbonio sp®
Hey H
109.6° A - |
ot
= o) / 154 pm-ﬂ\

Legame o sp’-sp®




FIGURA 1.13 Un carbonio ibridiz-
zato sp?. | tre orbitali ibridi sp?
equivalenti (verde) giacciono in un
piano ad un angolo di 120° 'uno
rispetto all’altro, ed un singolo or-
bitale p non ibridizzato (blu) & per-
pendicolare al piano sp2.

Vista laterale

Vista dall'alto



FIGURA 1.14 Sovrapposizione
orbitalica di due atomi di carbonio
ibridizzati sp® a formare un doppio
legame carbonio-carbonio. Una
parte del doppio legame deriva
dalla sovrapposizione o (testa-
testa) degli orbitali sp? (rosso), e
I"altra parte deriva dalla sovrappo-
sizione 7 (laterale) degli orbitali p
non ibridizzati (blu). Il legame
ha regioni di densita elettronica su
ciascun lato di una linea tracciata
tra i nuclei.
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H+ H
FiIGURA 1.15 Struttura 21\.:"”

dell’etilene.

1
C C 116.6°
107.6 pm/ €133 pm-| \

H H




FIGURA 1.16 Un atomo di carbo-
nio ibridizzato sp. | due orbitali
ibridi sp (verde) sono orientatia
180° l'uno dall’altro, e sono per-
pendicolari ai due orbitali p rima-
nenti (blu).

Ibrido sp Un altro ibrido sp



orbitalesp

legame 7

orbitale p

orbitali sp legame o ; M

FIGURA 1.17 Struttura del- Triplo legame carbonio-carbonio

["acetilene. | due atomi di car-
bonio ibridizzati sp sono uniti

1807,
da unlegame o sp-sp e da 106 pm ()
due legami = p-p. H—G={—H
]

120 pm



FIGURA 1.18 |bridizzazione del-
'azoto nell’ammoniaca. L’'atomo di
azoto e ibridizzato sp3, dando
angoli di legame H-N-H di 107.3°.

Coppia solitaria

H

107.3°

Ammoniaca



FIGURA 1.19 Struttura dell’ac-
qua. L'atomo di ossigeno & ibridiz-
zato sp3 e possiede due coppie
elettroniche solitarie. L’angolo di
legame H-0-H é di 104.5°.

95.8_pm\ J

LR S

Coppie solitarie



Risonanza:

Doppio legame con questo ossigeno? ——

\\'u
v .
H :0: H -4
\ 7 \ /
7N /7N
H ok H 18
Niirometano ~——0 con questo?

stabilizzazione per risonanza

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



Regole per scrivere le forme limite di risonanza:

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.

| nuclei degli atomi nelle diverse forme limite di risonanza restano nelle stesse posizioni.
Tutte le forme limite di risonanza devono avere lo stesso numero di elettroni accoppiati € non accoppiati.

Le forme limite di risonanza in cui gli atomi degli elementi del secondo periodo hanno tutti I'ottetto completo
sono piu importanti di quelle in cui tali atomi hanno intorno meno di otto elettroni.
Analogamente, le strutture con un maggior numero di legami covalenti sono piu 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,
possibile scrivere strutture con dieci o piu elettroni intorno all’atomo centrale.

Le forme limite di risonanza in cui vi & poca o nessuna separazione di carica sono piu 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.

Quando vengono scritte strutture con separazione di carica, la forma limite di risonanza piu importante
quella in cui la carica negativa é sull’atomo piu elettronegativo



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

1) piu ottetti possibili

2) piu legami possibili

3) cariche negative sugli atomi elettronegativi
4) minore quantita di separazione di carica



Esempi di Risonanza

H % H H G
xcf,ff \Cf’ o PR %C/
U Rl
Hx %?/ \H H/ ‘x(lj/ ~
H H

Benzene (due forme di risonanza)

H :0: H -
4 \ /
HI‘i = Hﬁ :O:

Anione acetato (due forme di risonanza)



La freccia ricurva di colore rosso indica che una La nuova forma di risonanza
coppia di elettroni si sposta dall'atomo di ossigeno  contiene un doppio legame in
disegnato in alto per diventare parte del questa posizione . ..

doppio legame N=0

H :0:” H :0:
S | &
H—C—N+ «— H—

\ \
00 hoor

Contemporaneamente, due elettroni del doppio / e una coppia di elettroni
legame N =0 si spostano verso I'atomo di ossigeno non condivisi in questa
disegnato in basso per diventare una coppia di posizione.

elettroni non condivisi.

Doppio legame Doppio legame
| |
H_ \C H H C¥ _H
HC,J’UKC# \Cx‘* “\_C/
| jpe—= & —3] |
fc*‘“-:b 2O .f’C\. f;ffcx

H C H H £ H
/H 151\



Diverso contributo energetico delle forme di risonanza

Questa forma di risonanza ha Questa forma di risonanza ha
la carica negativa sull’ rﬂ.i‘lﬂt{ la carica negativa sull'atomo
di carbonio. || di ossigeno. (’_)
:0: :0:
Base : N /
EMMJH%“‘HR#M; HEJC%JH

C C
/N /N % "2 T

H HH H H H g H H H

Acetone Anione dell'acetone (due forme di risonanza)

I H o H 10 elettroni
:@ :0:” - sull'atomo
| ;f/ | 2 | /J/ di carbonio
H—C—C —> H—C—C <+ H—C— c
o\ N |

:(:.): H HEH H O:

Anione acetato Forma di risonanza
NON corretta



0, 1, 0 2 elettroni
=

0,1, o 2 elettroni

N
9 -
2 W\ . aw W "\_X/ \\\Z
\./\ \\ X 7

N I\\_ ||I L
Legame multiplo

Legame multiplo

g

Elettrone spaiato

noow
|

H C (|3 '/ H
e (IJ"’/} \(f’/? \'(lj " Radicale pentadienilico
H H H

Gruppo di tre atomi

e —

I T
H Cig % 20 H H C C H
H H H H H
Le tre forme di risonanza per il radicale pentadienilico sono quindi le seguenti:
T T I
H C o H H c_. Cy_ _H H . Cs  _Cs _H
i \C/ ""\}/ '\.C/ "\C/ "\C/ s T "‘\C/
| | | | | |
H H H

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.
I AG* rappresenta I'energia libera standard di attivazione ed € correlato con la velocita della reazione.

P = Fattore di probabilita: probabilita che la collisione avvenga secondo

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

' A stato
et
stato , di transizione
di transizione stato
gl TransiZioneg
o - anergia
i i W | di attivazione _.{- AT
2 = = energia
= reagenti \ . D Rt R
s W energia 2 AE" di attivazione
. di attivazione L s
: reagent! /- _
progott @090 | 00 Feeeeeee intermedio prodotti
= -
a coordinata di reazione b coordinata di reazione

a, Diagramma di energia di una reazione elementare, senza intermedi di reazione; b, diagramma di energia di
una reazione formata dal concatenamento di due reazioni elementari, con la formazione di un intermedio.



Aspetti termodinamici delle reazioni organiche

Generica reazione di equilibrio
nA +mB = rC + sD

Equazione della costante di equilibrio Keq

¢ - [ero?
' (AT [BF

La Keq e strettamente collegata alla stabilita energetica di tutte le specie coinvolte nel processo ed € correlata al
AG° della reazione dalla equazione AG° = - RT In Keq

dove AG® esprime la differenza di energia libera standard esistente tra prodotti e reagenti

AG® = (rG°, + sG°p) — ( rG°, + mG®p)



Diagrammi di energia relativi a reazioni esoergoniche ed endoergoniche

reazione esoergonica reazione endoergonica
A A
) T K <1
< K, >1 < «
= 1 B T —— 5 prodotti
o |reagenti 0
= o
= @
@ AG" <0 il AG® =0
=
L b €
reagenti
prodotti
e B
coordinata di reazione coordinata di reazione

Diagrammi di energia relativi a reazioni esoergoniche ed endoergoniche. K,
costante di equilibrio; AG®, variazione di energia libera standard.

AG® = AH® - TAS®



Aspetti cinetici delle reazioni organiche

f
S 9]
[43] [14]
- -
1] [l
0 0
g @
=) =
1]} [k}
Q1 4]
a coordinata di reazione b coordinata di reazione

Diagrammi di energia relativi a reazioni esoergoniche.

Reazione b piu veloce della reazione a.
AG#, energia libera di attivazione di Gibbs; AG®: energia libera standard.



energia libera (G)

~ )

o

&

0

AG?* o

AG*® =

1k

__________ S, @
coordinata di reazione d coordinata di reazione

Diagrammi di energia relativi a reazioni endoergoniche

Reazione c piu veloce della reazione b.
AG#, energia libera di attivazione di Gibbs; AG®: energia libera standard.



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

energia libera (G)
energia libera (G)

energia libera (&)

coordinata di reazione coordinata di reazione coordinata di reazione



Cinetica di reazione e molecolarita

reazione monomolecolare

A—= B
v=kIA]

cinetica del 1° ordine in A

reazione bimolecolare

A+B ——C+D

v = k [A][B]

cinetica complessivamente
del 2° ordine, del 1° ordine
siain Asiain B

reazione bimolecolare

A+A —B
v=k{A]2

cinetica del 2° ordine in A



Diagrammi di energia di diverse reazioni

energia libera (G)

a coordinata di reazione

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



energia libera (G)

L

b coordinata di reazione

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



energia libera (G)

c coordinata di reazione

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



energia libera (G)

d coordinata di reazione

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

esoergonico.



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

\ X
—CAR — C+ A

/5~ s+ /

Y AN



Esempi di rottura (e formazione) di legami:

B o

1-,___,,-"“':{:]: CH3 oY -
+ | + :CE
CHs i




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

Densita elettronica

Influenza di un reagente acido sulla polarizzazione dei legami.

{ i - :Dj' H :f’j” H
1 | L.
+ — . L
.f?x * e Y
chetone: atomo di carbonio chetone protonato: atomo
carbonilico elettronpovero di carbonio con accentuato

carattere elettronpovero



Influenza di un reagente basico sulla polarizzazione dei legami

\
—C—Q: +:B =—
/

alcol: legame O-H
significativamente
polarizzato

H H
\ ; %, A
—c‘0D B !
g /

g
-

alcol + base: forte amplificazione
della polarizzazione del legame O-H,
che promuove la sua scissione eterolitica.
L'ossigeno carico negativamente
rappresenta un classico esempio
di centro elettronricco



Reazioni che prevedono un meccanismo radicalico

Reazione tra un radicale e una specie non radicalica

Caso A
Y )
R+ AZLB - R-A + B
radicale specie specie NUOVO
non radicalica non radicalica radicale
.'f\ r/_\ﬁ,-"‘w
B- + R-—R - B-R + R



Caso B

sl ot Bl S 1§
C=C - - R - O—0—R
/ \ AN
specie radicale nuovo radicale

non radicalica

R T \ |
C=0C + +C-C—R - C—-0C—-C—-C—-R
/ N\ Y A £




ﬁmB—FEF{

f‘"‘-r’”\H R—R

ﬁﬁB—*—EB

stadi di terminazione di reazioni radicaliche



Reazioni che prevedono un meccanismo periciclico

Esempi di trasformazioni che avvengono con meccanismo periciclico

s

OO Col—) s 5

elettrociclizzazione cicloaddizione trasposizione sigmatropica




Classificazione delle reazioni

1) Reazioni di sostituzione

a) Sostituzione elettrofila

.'“/(—_\

A—X + EI* - A-El + X*

b)Sostituzione nucleofila

Af}( + Nu~ = A—Nu + X

S



2)Reazioni di addizione
a) Addizione elettrofila

R . [

A=l & XY —= A=B 4V —= A—B

b)Addizione nucleofila

/) ‘* X )

. 4 |
A=B 4+ Y—X — A-B #+ X —= A—B



c) addizioni che prevedono un meccanismo di tipo radicalico

ale
in—-In — 2 In-

In- + Y=X — In—-Y + X

Y X
+¥Y—X |
/_\ X / - A—B + X
| |
A=B + X+ — A-—B X
A=B ; |
- A—-B—A—B

—
r—=<
00—2X

o)
8
©

=

-

®

-



3) Reazione di eliminazione

% Y o+ K

|-'-~,k /

A—By, — A=B oppure
f-} \ PP

Y =R



3) Reazione di trasposizione

X X X X
™ e 4 i |
A—B" - A—B oppure A C - A=B-C

R

trasposizione nucleofila

A X
{-1"_"‘. I
=B —e g

trasposizione radicalica

W #
| A=B=CH |
A—B=C - A=B-C

trasposizione periciclica



Acidi e basi

Definizione di Arrhenius.

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

HA 2= H* + A-
B(OH), == nOH™ + B"

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

(H*][A"] [B™ J[OH™]"

K, = K, =
[HA] [B(OH), ]




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

| HA, + H.O A+ HO |

HA, pil acido di H,O" HA. piu acido di H,O" +  HA; meno acido di H,O"
o w ) AL+ HO
o o m =

= AG*,
E HA, + H.O E HA; + H:0 o I
o @ 2 | HA; +HO
= = AG*, 2
FiT ] - " &
5 5 Az + HO 5
- - - L
a coordinata di reazione coordinata di reazione coordinata di reazione
Nu; + CH.Br ——= CH:Nu, + Br
o 5 o
= o g
7] ; il AGH, =— kv, o
£ AGH = kvi 2 | N 2| Mg AGY; = kv,
@ B | Lo}
> CH,Nu § | CH,Br 8 | cH, CHsNu
& i = | CH,Nu, 2 | CHyBr ik
@ _ @ P @ e
Br r
Br

b coordinata di reazione coordinata di reazione coordinata di reazione



Acidi e basi secondo Bronsted-Lowry

Coppie coniugate acido-base

acido e rispettiva base coniugata
| 1

HA+B =—= BH'+A"
L |

base e rispettivo acido coniugato




Esempio: Reazione tra acetone e anione etossido in alcol etilico

base acido coniugato
acido - -base coniugata
| |
O
+ CH3CH, O™ — e + CH3CH;0H
HECJLCHE )LCHE
acetone anione etossido I alcol etilico
o

A

H3C CHo»



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

O OH*

D T | o sa— P O e

acido base coniugata

base - acido coniugato



La forza degli acidi ¢ espressa
dal pKa

TaBeLLA 2.3 Forza di alcuni acidi e delle loro basi coniugate

Base
Acido Nome pK. coniugata Nome
Acido CH;CH,OH Etanolo 16.00 CH,CH-,0~ Tone etossido Base
pitt debole piu forte
H;O Acqua 15.74 HO Tone idrossido
HCN Acido cianidrico 9.31 CN- lone cianuro
CH,CO.H Acido acetico 4,76 CH;CO5 Tone acetato
HF Acido fluoridrico 3.45 F Tone fluoruro
HNO; Acido nitrico -1.3 NOy Ione nitrato
Acido HCI Acido cloridrico -7.0 Cl Ione cloruro Base
piu forte piu debole




[’equilibrio acido-base € spostato
verso la coppia piu debole

9] 0O

CH,COH + HO- =~ H,0 + CH,CO

Acido Base Acido Base
piu forte  piu forte pitt debole piu debole



La forza di una base s1 evince dal pKa
del suo acido coniugato

H t 0

H 1~|I H. O H g H
Alcune basi
eranntsho RQH’HH HQH’..MH HG‘/' “""\.C‘i“f

/. % VAN AN
H H H H H HH H
Metilammina Alcol metilico Acetone
pKa = 10.62 -2.0 -7.0

Piu forte ¢ 1’acido coniugato piu debole ¢ la base



Fattori che influenzano I'acidita e la basicita

1) Variazione di alcune caratteristiche in funzione della dimensione atomica

el 4 e - Tl

dimensioni crescenti

aumento della densita di carica

aumento della stabilita dell’anione
-

aumento della forza dell’acido coniugato



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

pKa = 16 S T

GHg_OH + HED CHg—O- + H30+ @

@

0. =

@ 0 = 0 3

S |58 [hg2

a (o2 B2

pK, = 38 B (A= |2oD

CHs—NHs & 0D  — Cls—N" -+ H50* o 8% B2z

: § (3§ 1282

® 2 O D N &

= c @ oo o=

— w :—:"'_ = D -

H L o |vg8a

oK, = 51 | 2 g

CH3—CH; + H,O =——————= CH3—C™ + H30" o
I
H




3) risonanza e conseguenze sulle proprieta acido-base

pK; =155

CHEHOH + HEO H30+ + CHB_'OB

0 o) O
I pK, = 4,8 I :
CH;—C—OH + H,0 HsO* + | CH3—C—0" == CH3—C=0

+ pKa=10,6
CHz—NH3 + HoO <————= H30" + CHz—NH;

—_— — R —_

+

o

5

=

<

o

L=

@ NH NH

= e I 2
3| | HoN—C—NH;, HiN-C—NH, | |&
o =
3 I I o
o Nre o PRa=136 . “NH 3
= + + 2 e 3 + #* I D
§ HoN=C—NH, HoN=C —NH, 2
- I !

-

= e, “NH

% HoN—C=NH, HoN—C=NH;

4 * poco importanti
(per la separazione di carica)

8]U80S810 BJIPIOE

ejebniuoo aseq ejjlep

8]U80S8.19 BY|IGE]S



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

acidita crescente

HSC—CHE—OH + ch}

HgC'—CIJH—'DH + H20
F

F
|

F=C—CH,—OH + H.0
P

pKa= 15,9

= Ha0O" + HC—CH:—0O

pKa = 14,4

2 ~ Hi0" + HC—CH-O"
F

F
pK, = 12,4

|
- == H30+ + F—[l.:“CHg“-O_

F

elebniuoo aseq g|ns

BOLIED Bl|2p
auoizezzijeoojep a2401bb6ew



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

ibridazione
K, =561
HsC—CH>—H
29

HaC — CH,—NH,

pKaEH‘ - 1 0,8

pK, = 44
H,C=CH—H
33

HsC—CH=NH

pK.PH = 8,0

pK, =25

HC=C—-H

20

HEC_CEN:

pK.2H" = 10,1

A

" % di carattere s
dell’orbitale ibrido
che ospita il lone pair
della base coniugata

_ all’'acido considerato



0.

Ingombro sterico

Es. acido benzoico

O == geccetera

strutture di risonanza piu efficaci
di quelle possibili
per la base coniugata

,r?

J \

+B:

ol

*‘c

@ -—» eccetera

o e

J %

strutture risonanti poco stabili a causa
della doppia carica negativa
localizzata in stretta vicinanza




Coniugazione tra carbossile e ciclo aromatico

gruppo carbonilico ingombro sterico
e ciclo aromatico il carbossile ruota fuori
sono complanari dal piano del benzene
H H
| |
- D‘-\‘ 0 ..I'-, O o 0
& e -
B HsC

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



Natura del solvente

Solventi polari aprotici e protici

Il 0
Polari '
3 s M on
aprotici HQC; HCH:} H N 3
|'
CHj
dimetilsolfossido dimetilformammide
DMSO DMF
Polari
protici /D\ ‘/D\
H H H R

HaC—C=N

acetonitrile
ACN

O

M

R OH

acido carbossilico

.

diossano

R—NH,

alchilammina



Acidi e basi secondo Lewis

H H ¥;| i;'
/ \ = +
H-—B\‘/ﬁ\iN-H H-B-N"H
H H H H
acido base secondo
secondo  Brensted-Lowry
Lewis e Lewis
H
H H
g ’/"_'_“‘-\ \ _— Vs
+f0’l§_| }N—H H/'D\H + H—rTI—H
H H H
acido base
secondo secondo
Bronsted-Lowry Bronsted-Lowry
e Lewis e Lewis
I c
CH H
L~ T HaG —C E::3’/H
HsC—C! — —G—E3>
3 |‘\__/ G | "\H
CHs CHs
acido base
secondo secondo

Lewis Brensted-Lowry
e Lewis






HpS04 -3,0 2.0 -

s}
]

Hﬁ@—ﬁ—ﬂH - 0,9 8,6
0]



















H,0

Composto DMSO ACN
p H=H 36 = =
NH3 38 41 -
Q— EH; 41 43 5
H3C — CH=CH, 43 44 -
CH, 48 56 =




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

Processo

A+B —= C+D |
+ AS® ~0 governato dall’entalpia
A — B

A+B — C AS®° < 0 sfavorito dall’entropia

A —= B+C AS°>0 favorito dall'entropia



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

H H
Hx .-"H AH® L
C=C + H—Br - H-C—C—H
£ P & B
\ r .
legami rotti legami formati
AH® C-C nt = (C=C) - (C-Co) = 58 kcal - mole™ AH° C-Br = 68 kcal - mole™
L% v g
(146) - (88)
AH® H-Br = 88 kcal - mole™’ AH® C-H = 98 kcal - mole™

AH° = (58+88) - (68+98) = —20 kcal - mole™





