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Tutti le immagini inserite nel presente testo NON sono di proprieta degli
autori, e per tale motivo verranno riportate le fonti da cui sono state prese.

‘Organic Chemistry 2° edition’ di Jonathan Clayden
‘Inorganic Chemistry 5° edition’ di Atkins & Shriver
‘Physical Chemistry 9° edition’ di Peter Atkins
Sito web: Wikipedia Commons
Sito web: Pianeta Chimica

Sito web: Khan Academy

Vorremmo inoltre ricordare che il presente libro non ha scopi di lucro, ma
si limita all’utilizzo personale del lettore.
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mettendo a punto la vostra abilita nel riuscire a determinare le possibili strategie risolutive.

Gli argomenti teorici richiesti dalle olimpiadi della chimica sono, in buona parte, al di fuori dell’attuale
programma scolastico ministeriale; proprio per questo motivo ritengo che le competizioni extra-scola-
stiche siano di grande aiuto per lo sviluppo di una mentalita scientifica e deduttiva, ma anche creativa.
Ho cercato quindi di rivolgere questo testo ad un pubblico di studenti il piti ampio possibile, conser-
vando un’impostazione rigorosa e soffermandomi in particolar modo sugli argomenti pit frequenti.
Vorrei pero ricordare al lettore che il presente libro ha uno scopo puramente sintetico, quindi ne consi-
glio lo studio solo a chi possiede gia le conoscenze di base.

Per aggiungere un allenamento di tipo applicativo, ho inserito alcuni esercizi alla fine del file, in parti-
colare consiglio di fare i quesiti delle prove proposte durante i Giochi della Chimica e, se ambite a tra-
guardi piu alti, anche quelli delle varie edizioni delle Olimpiadi Internazionali della Chimica.

Inoltre a fine libro saranno presenti dei formulari riassuntivi che racchiuderanno le formule chiave per
una corretta risoluzione degli esercizi che vi proporranno (dovete anche saperle usare correttamente!).

Le conoscenze che offre questo libro vanno oltre la preparazione richiesta per affrontare le prime fasi
dei Giochi della Chimica, tuttavia € consigliabile fare (e rifare) molti esercizi degli anni precedenti in
modo da prendere dimestichezza con il tipo di prove che vi attenderanno. Consiglio infine dei libri per
uno studio completo inerente al programma delle IChO:

— Chimica Inorganica: ‘Inorganic Chemistry” di Atkins e Shriver

— Chimica Organica: ‘Organic Chemistry” di Clayden, Warren e Greeves
— Chimica Analitica: ‘Chimica analitica quantitativa’ di C. Harris

— Chimica Fisica: ‘Physical Chemistry” di Peter Atkins

La scelta di questi testi rispecchia in pieno il Syllabus, che vi invito a leggere al seguente link:

https://www.pianetachimica.it/olimpiadi/41icho/IChOsyllabus.pdf

Dai giochi della Chimica alle olimpiadi mondiali

La prima fase dei Giochi della Chimica e la fase regionale, che viene disputata a meta aprile nelle sedi
regionali e coinvolge circa 8000 ragazzi da tutta Italia. Le categorie son 3 (A: biennio, B: triennio non
chimico, C: triennio chimico) e la prova consiste in un test di 150 minuti contenente 60 domande a
risposta chiusa. Alla fase successiva passano di diritto i primi regionali di ogni categoria piu altri ra-
gazzi ritenuti meritevoli dal Comitato Nazionale.

La seconda fase ¢ la fase nazionale, che viene disputata a Roma a meta maggio a Roma e conta la par-
tecipazione di circa 100 ragazzi. La prima prova e simile alla prova regionale, con I'unica differenza che
il tempo si riduce a 120 minuti e i test diventano un po” piti complessi. I ragazzi ritenuti piti meritevoli
della categoria B e C vengono selezionati dal comitato nazionale per la prova di selezione preolimpica,
una prova a risposta aperta divisa in organica, chimica fisica e analitica. I 10 ragazzi piti meritevoli
vengono contattati per la fase successiva, le settimane di allenamento pre-olimpico, che si svolgono
presso il Collegio Ghislieri di Pavia. La prima settimana & puramente teorica, la seconda invece e di
pratica. I 4 ragazzi piti meritevoli vengono quindi selezionati per la partecipazione alle Olimpiadi mon-
diali della Chimica, competizione dalla durata di 10 giorni tenuta ogni anno in una nazione differente.
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La struttura atomica

La chimica inorganica e la branca della chimica che studia le proprieta fisiche e chimiche dei
composti inorganici, ovvero tutti quei composti non prodotti dalla materia vivente. Solita-
mente questa materia viene confusa con la chimica generale, che si occupa invece di studiare
tutti i principi e le leggi fondamentali che governano la materia, ponendo le basi per lo studio
di tutti gli altri rami della chimica.

In questo capitolo tratteremo quindi alcuni concetti fondamentali riguardanti I’atomo, quali
la sua struttura e la configurazione elettronica, per poi passare ad alcune proprieta caratte-
rizzanti ogni elemento, le proprieta periodiche.

Gli atomi degli elementi e i modelli atomici

Tutta la materia di cui e composto il nostro universo e formata dagli atomi degli elementi
chimici. Ogni atomo presenta 2 peculiarita che lo differenziano da tutti gli altri:

- Numero atomico Z = numero dei protoni dell’atomo

- Numero di massa A = somma dei protoni e dei neutroni dell’atomo

e L méssa - E Simbolo dell’elemento
Numero atomico Z

L’atomo € composto da protoni e neutroni, anche chiamati nucleoni, e dagli elettroni: i pro-
toni e i neutroni sono tenuti insieme dalla forza nucleare forte mentre gli elettroni orbitano
attorno al nucleo per I'attrazione elettrostatica che risentono con i protoni.

Due atomi possono differire per:

* Numero di protoni — Elementi differenti 17Cl e 18Ar
* Numero di neutroni —  Due isotopi ®Cle?¥Cl
=  Numero di elettroni — Formazione di ioni Cationi (Al**) e Anioni (CI)

Ora che abbiamo definito qualche caratteristica dell’atomo e degli elementi possiamo passare
alla descrizione della struttura dell’atomo, riportando, in ordine cronologico, i modelli pro-
posti piu significativi, e soffermandoci sulle novita che ognuno di questi ha introdotto.

Dalton: la materia e costituita da atomi indivisibili ed indistruttibili. Secondo la sua teoria
un elemento chimico e costituito da atomi tutti uguali e atomi di diversi elementi possiedono
proprieta diverse. Grazie a lui viene introdotto il concetto di massa atomica.

Thomson: Egli ipotizzo che I’atomo fosse una sferetta carica positivamente, all’interno della
quale erano disposti uniformemente gli elettroni in modo tale da neutralizzare la carica po-
sitiva. Egli quindi scopri la presenza degli elettroni all’interno dell’atomo.
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Rutherford: A seguito di alcuni esperimenti con particelle a Rutherford immagino che
I’atomo fosse come il sistema solare, cioé un atomo planetario con un nucleo come il sole ed
elettroni come i pianeti. Grazie all’esperimento di Rutherford sappiamo quindi che I’atomo
presenta un nucleo.

Bohr: Bohr intui che gli elettroni che orbitano attorno al nucleo non possono stare a distanze
casuali ma unicamente definite a seconda di determinate quantita di energia, e finché gli
elettroni ruotano nella propria orbita non acquistano né perdono energia, mentre per passare
da un’orbita all’altra dovranno acquistare o emettere un quanto di energia. (Il modello ato-
mico di Bohr e valido solo per gli atomi idrogenoidi, ovvero atomi che possiedono solo 1
elettrone; negli atomi polielettronici il modello di Bohr non riesce a spiegare efficacemente
la disposizione degli elettroni nello spazio).

Schrodinger: Nel modello atomico di Schrodinger si descrive I'elettrone attraverso una fun-
zione d’onda 1 ottenibile risolvendo I'omonima equazione. Negli atomi la funzione d’onda
e I'orbitale atomico ed e contraddistinto da 4 numeri quantici.

Probability
density, y?

Kinetic energy

contribution Potential energy ~ Total energy
contribution contribution
$2 dllp —— ——

T g VW) = BN il

Wavefunction, ¥

| numeri quantici

I numeri quantici sono dei “parametri’ che permettono di identificare lo stato di un elettrone
in un atomo, infatti due elettroni nello stesso atomo non possono possedere tutti e 4 i numeri
quantici identici. Esaminiamo quindi ogni numero quantico:

n: e il numero quantico principale e definisce il livello di energia dell'elettrone e la dimen-
sione degli orbitali. Puo assumere tutti i valori interi positivi (1, 2, 3, 4...)

NP° elettroni in un livello in base al numero quanticon --> N° e" = 2n?

I: e il numero quantico secondario e stabilisce la forma dell’orbitale in cui risiede 'elettrone;
puo assumere tutti i valori compresi tra 0 ed (n-1), e a ogni numero e associato un simbolo:

Valore dil 0 1 2 3 4
Simbolo s ) d f g
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m: e il numero quantico magnetico e determina il numero di orbitali appartenenti a ciascun
sottolivello e il loro orientamento nello spazio (x, y, z); puo assumere tutti i valori interi da
(=1) a (+1), compreso lo zero.

ms : Il numero quantico di spin e legato al senso della rotazione, orario o antiorario, dell'e-
lettrone attorno al proprio asse; puo assumere valori arbitrari quali +%2 e -%2.

Livello enereetico 1 1 ——» Numero di elettroni
& S ——— Forma dell’orbitale

La configurazione elettronica

La configurazione elettronica e la rappresentazione della disposizione degli elettroni che
orbitano attorno a un nucleo. Gli elettroni occuperanno gli orbitali secondo la regola di
Madelung (o principio di Aufbau) ovvero seguendo l'ordine energetico orbitalico. L’ener-
gia degli orbitali e espressa dalla seguenze equazione:

E hcRZ?
n nz
dove Z ¢ il numero atomico, n ¢ il numero quantico primario ed R ¢ la costante di Rydberg,.

Notiamo subito che piti aumenta n, piu la differenza energetica tra 2 orbitali consecutivi di-
minuisce. Quindi:

| Ei—E2|l > 1 E2—Esl> | Es—FEsl >...>| En—Enu1 |

Negli atomi polielettronici tuttavia quella formula non e cosi immediata: infatti bisogna con-
siderare che si ha un contributo di schermatura o da parte degli elettroni interni nei confronti
di quelli nei gusci pil1 esterni che rende Zefettivo = (Z — 0).

Dato che gli elettroni s penetrano meglio degli elettroni p (dalla geometria degli orbitali no-
tiamo subito che gli elettroni negli orbitali p hanno una probabilita sempre piu piccola man
mano che si avvicinano al nucleo), la o degli orbitali s sara minore della o degli orbitali p e
quindi Zett degli orbitali p sara maggiore di Zeff degli orbitali s, cio implica che:

Es <Ep < Ed < Ef n = costante

Di conseguenza possiamo concludere che gli elettroni tenderanno prima ad occupare gli or-
bitali s, poii p e cosi via. Ci sono pero delle eccezioni sull’ordine di riempimento orbitalico:

1. L’orbitale ns viene occupato prima dell’orbitale (n - 1)d perché la repulsione degli elettroni
nel livello d provoca una maggiore destabilizzazione rispetto all’occupazione dell’orbitale s
a piu alta energia. Questo si riscontra ad esempio nel 4s rispetto al 3d

2. La formazione di gusci d semi-pieni o pieni risulta piu stabile della differenza di energia
ns — (n-1)d e quindi gli elementi tendono ad adottare una configurazione del tipo

ns! (n-1)d® ns! (n-1)d®

3. Nei cationi dei metalli d si preferisce la rimozione degli elettroni nell’orbitale ns piuttosto
che nell’orbitale (n-1)d



Radial distribution function, r2R?
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Ci sono altre 2 regole di riempimento degli orbitali atomici:

- Il principio di esclusione di Pauli afferma che ogni orbitale atomico puo contenere al
massimo 2 elettroni, purché essi abbiano numero quantico di spin opposto.

- Il principio della massima molteplicita di Hund afferma che se piu elettroni occupano
orbitali della stessa energia, essi si distribuiscono con spin paralleli, sul numero massimo

possibile di questi.
i f
1s 2s 1s 2s
correct incorrect

2p 2p

Le proprieta periodiche

Alcune proprieta degli atomi presentano un andamento periodico, ovvero variano con rego-
larita in funzione della loro posizione sulla tavola periodica.

L’energia di prima ionizzazione EI e I'energia necessaria per strappare una mole di elettroni
ad una mole di atomi in fase gassosa.

Ag +El-->A*g +e (Elink]J/mol)

L’affinita elettronica AE e I’energia che si libera quando I’atomo di un elemento in fase gas-
sosa cattura un elettrone, diventando un anione.

Ag +e --—->A*g+AE (AE in kJ/mol)

L’elettronegativita x e la capacita, posseduta da un atomo che fa parte di una molecola, di
attrarre a sé gli elettroni dei legami covalenti in cui e coinvolto a sé.

» Scala di Pauling: |xa — x8l =0,102 \/E45 — 0,5(E4s — Esp)
= Scala di Mulliken: %2 (AE + EI)

Il raggio atomico ¢ la meta della distanza minima di avvicinamento fra 2 atomi. Possiamo
avere 3 casi: il raggio ionico (un solido ionico), raggio covalente (un solido molecolare) o
raggio metallico (un metallo). A lato vengono riportate rispettivamente le 3 figure.

La polarizzabilita e la capacita di un atomo a distorcere la distribuzione elettronica. Secondo
le regole di Fajans abbiamo che:

1. I cationi piccoli sono polarizzanti e gli anioni larghi sono facilmente polarizzabili.

2.1 cationi che non possiedono la configurazione di un gas nobile son altamente polarizzabili.

La carica effettiva ¢ la carica risentita da un elettrone nel guscio di valenza. Pit1 un elettrone
si avvicinera al nucleo meno verra respinto dagli altri elettroni:

- un elettrone 2s nell'atomo ha una probabilita diversa da zero di trovarsi all'interno dell’or-
bitale 1s e di risentire quindi della carica nucleare completa. La presenza di un elettrone
all'interno di gusci di altri elettroni si chiama penetrazione.

- un elettrone 2p invece non penetra cosi efficacemente attraverso i gusci piu interni perché

Radius, Zra, la sua funzione d'onda va a zero nel nucleo (piano nodale tra i 2 lobi del p).
Riportiamo quindi gli andamenti delle proprieta lungo la tavola periodica:
Energia di [ ionizzazione Elettronegativita

Affinita elettronica Raggio atomico




La struttura molecolare

Nel capitolo precedente abbiamo studiato gli atomi degli elementi e le loro proprieta chi-
mico-fisiche; in questo capitolo verranno introdotti i legami chimici, esaminando lo sviluppo
dei modelli che spiegano la struttura elettronica delle molecole e dei legami in esse presenti.

Legami primari: intramolecolari Legami secondari: intermolecolari
Teoria di Lewis Legame a idrogeno

Teoria VSERP Legame dipolo-dipolo

Teoria VB Forze di Debay

Teoria MO Forze di London

Legami primari: intramolecolari

I legami intramolecolari (o interatomici) sono i legami che si vengono a instaurare tra i vari
atomi; il processo di formazione di tali legami avviene spontaneamente in natura perché,
cosi facendo, gli atomi minimizzano la propria energia potenziale.

Quando 2 atomi si legano si posizionano ad una certa distanza, chiamata distanza di legame,
che e la distanza per la quale I'energia potenziale € minima; se si avvicinano ulteriormente
prevarra la repulsione, viceversa se si allontanano prevarra l'attrazione.

La teoria di Lewis

La teoria di Lewis fu la prima teoria del legame chimico. Questa teoria spiega l'esistenza di
numerosi composti attraverso la regola dell’ottetto:

‘Ogni atomo mette in comune degli elettroni con altri atomi adiacenti fino a raggiungere
otto elettroni di valenza’

Questa teoria apre le porte al legame chimico suddividendoli in 4 tipi:

- Legame covalente: legame nel quale gli atomi mettono in compartecipazioneiloro elettroni
per raggiungere entrambi I'ottetto. Il legame e apolare se i 2 elementi hanno elettronegativita
simile, & polare se presentano elettronegativita differenti.

- Legame dativo: legame nel quale gli elettroni coinvolti provengono da uno solo dei due
atomi, mentre 1'altro fornisce un orbitale vuoto in cui allocarli.

- Legame ionico: legame che si forma quando un atomo strappa un numero di elettroni all’al-
tro tale da raggiungere la configurazione dell’ottetto sia per se stesso sia per I’altro: si forme-
ranno 2 ioni che saranno legati dalle forze elettrostatiche.

- : tipo di legame che si forma tra 2 elementi metallici e consiste in un'at-
trazione elettrostatica che si instaura tra gli elettroni di valenza che formano un mare di elet-
troni e gli ioni positivi metallici che si impacchettano assieme.

Infine nella teoria di Lewis si introduce il concetto di risonanza, fenomeno per il quale alcune
molecole sono date dalla sovrapposizione di tutte le strutture di Lewis ragionevoli che pos-
siamo scrivere di esse.

8 poN Bt
N o e N

N
) > O/ \Qt
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La teoria VSERP

La teoria VSERP (Valence shell electron repulsion pair) e la prima teoria che spiega la geo-
metria delle molecole e sfrutta il fatto che gli atomi e le coppie elettroniche si posizionano
nello spazio in modo da minimizzare la repulsione sterica ed elettronica. Le geometrie delle
molecole vengono classificate in base al numero sterico, cioe la somma degli atomi e le cop-
pie legate all’atomo centrale:

AXnEm dove n (numero atomi) + m (numero coppie e-) = Numero sterico NS

Ibridazione Geometria Molecola
= ineare -90-0 Nel caso di AX4E, la coppia elettronica so-
sp? Trigonale planare %’_. stituisce la posizione equatoriale perche
presenta meno repulsioni.

sp? Tetraedrica ; Q7
[ } N

spd Blpiramidale trigonale :’ @ /
° @
@

sp3d? Ottaedrica :,’z

La teoria VB

La teoria del legame di valenza (Valence bond) fu la prima teoria quantomeccanica del le-
game ad essere sviluppata. Secondo questa ogni legame si forma dall’accoppiamento degli
spin degli elettroni di valenza nei 2 atomi e ogni legame & descritto da una funzione d’onda
definita nel seguente modo:

¥ = x\(Dxp(2) + x,(2)x5(1)

ove:

= funzione d’onda legame A-B;  x =orbitale atomici ; (1) e (2) sono gli elettroni

Questa teoria prevede che gli orbitali possano:
- Sovrapporsi frontalmente — Formazione legame o

- Sovrapporsi lateralmente — Formazione legame 7t

Inoltre alcune ‘lacune’ vengono colmate dall’introduzione di alcuni fenomeni:

- Ibridazione: processo matematico di combinazione di un certo numero di orbitali ato-
mici di uno stesso atomo che permette di ottenere nuovi orbitali ibridi degeneri con i lobi
orientati lungo le direzioni dei possibili legami nella molecola.

Approfondimenti in Chimica Organica

- Promozione: Eccitazione di un elettrone in un orbitale a pit alta energia nel corso del
processo di formazione del legame. L’energia spesa viene compensata dalla formazione del
nuovo legame. Nel complesso si ha quindi una stabilizzazione energetica.

- Ipervalenza: Espansione dell’ottetto da parte di un atomo. L’ipervalenza e presente solo
dal terzo periodo in poi, nel secondo periodo non si presenta perché si ha I’assenza di ulte-
riori orbitali d per formare i nuovi legami (non esistono gli orbitali 2d) e inoltre gli atomi
sono molto piccoli e non riescono quindi a legarsi a pit di 4 atomi.

Nella teoria VB quindi si ha una spiegazione poco ‘rigorosa’ delle molecole poliatomiche.
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La teoria MO

La teoria MO prevede che gli orbitali atomici si sovrappongano per formare degli orbitali
molecolari che si estendono lungo tutta la molecola. Per lo studio dei MO si utilizza un ap-
prossimazione definita Combinazione Lineare di Orbitali Atomici (LCAO).

Secondo questa approssimazione gli orbitali molecolari sono dati dalla somma degli orbitali
atomici moltiplicati per un fattore c che dipende dall’elettronegativia: 'aumento di essa au-
menta la probabilita di trovare gli e- nell’atomo e quindi c.

= c Xy T CpXp

La formazione dell’orbitale molecolare a partire da 2 orbitali atomici puo:

- Combinazione costruttiva (somma): i 2 orbitali sono in fase --->OM legante
- Combinazione distruttiva (differenza): i 2 orbitali non sono in fase ---> OM antilegante

¥,

Da N orbitali atomici si formano M orbitali leganti, M antileganti e (N — 2M) non leganti

Gli orbitali leganti sono quelli a pii1 bassa energia e sono quelli che formano il legame chi-
mico. La presenza di elettroni in questi 2 tipi di orbitali determina 'ordine di legame:

O.L. = (n°¢e legame — n° e antilegame) / 2 1 OL 1 Kforza | distanzalegame

L’occupazione degli elettroni nei vari OM determina la natura magnetica di una molecola:
Paramagnetica: sono presenti elettroni spaiati nei OM e non possiede momento di dipolo
magnetico proprio.

Diamagnetica: non ci sono elettroni spaiati nei OM e possiede momento di dipolo magnetico
La teoria OM identifica 3 tipi di orbitali molecolari:

Orbitale o: orbitale con simmetria cilindrica. Si forma da OA s, pz e dz?

Orbitale m: orbitale con un piano nodale lungo I’asse di legame. Si forma nei OA px, py, dx
Orbitale d: orbitale con 2 piani nodali perpendicolari tra di loro. Si forma da OA d-d.

Gli orbitali o sono pit forti dei 7t e coprono intervalli energetici piti ampi nei diagrammi OM.

Si differenziano infine 2 particolari OM di ogni molecola, gli orbitali di frontiera:
HOMO: Orbitale molecolare occupato a piu alta energia (‘orbitale nucleofilo” della molecola)
LUMO: Orbitale molecolare libero a piu bassa energia. (‘orbitale elettrofilo della molecola)

Questi 2 orbitali molecolari dettano i comportamenti chimici delle molecole.
Per lo studio pit approfondito degli OM suddividiamo le molecole in 3 gruppi:

1) Molecole biatomiche omonucleari A2

Nelle molecole biatomiche omonucleari i coefficienti ¢ sono uguali e il contri- T

buto dei 2 OA agli OM e lo stesso: in particolare in quelle del secondo gruppo §; X,

si ha un diverso ordine di riempimento in base all’atomo coinvolto: Ch —
- Daliz aN2:1010*2m 2nt 20 27t* 2mt* 20* L

- DaO2 a F2 :1o010* 20 21t 2m 27* 2mt* 20*
Questa evidenza si riscontra a causa della maggiore separazione degli orbitali
2s e 2p in O e in F che comporta un’inefficace mescolanza tra 1o e 20.
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2) Molecole biatomiche eteronucleari AB

Y=CXa+ CaXp

Nelle molecole biatomiche eteronucleari i coefficienti ¢ sono differenti e il

A8 contributo dei 2 OA agli OM e differente: 'atomo piu elettronegativo avra c

pit grande e dara un contributo maggiore agli orbitali di legame, mentre

I’atomo meno elettronegativo dara un contributo maggiore agli orbitali di an-

A tilegame. Le energie degli OA dell’atomo piu elettronegativo saranno minori
perché gli elettroni vengono attirati maggiormente verso il nucleo. Riprende-
@ V= Coyat Cote remo questi concetti quando andremo a esaminare i MO dei gruppi funzionali.

Energy_

3) Molecole poliatomiche
La teoria dell’orbitale molecolare puo essere utilizzata anche per spiegare le strutture elet-
troniche di molecole poliatomiche, riportiamo qui alcune regole per fare i diagrammi OM:

- Maggiori saranno i nodi di un OM maggiore sara il suo carattere antilegante.

- OM costruiti da OA a pil1 bassa energia (come orbitali s) avranno energia piu bassa.
- Le interazioni tra atomi non adiacenti sono debolmente leganti/antileganti

- I simboli ‘a” e ‘b’ indicano OM non degeneri

- I simbolo ‘e” indica OM doppiamente degeneri, ‘t’ triplamente degeneri.

Per completezza riportiamo qui un esempio di diagramma MO dell’acqua:

EA 20, &

H Inoltre ci sono delle ultime considerazioni riguardo la molecole poliatomiche:
H”' B/\BQH ¢ Nella teoria MO l'ipervalenza non necessita l'utilizzo di orbitali d.
\I:i/ e Nella teoria MO si introduce I'esistenza di legami formati da 2 elettroni ma da pit cen-

tri: per esempio il diborano B2Hs (struttura a lato) forma un legame a 3 centrie 2 e,

La geometria delle molecole in termini di OM viene spiegata attraverso i diagrammi di
Walsh, ovvero dei diagrammi che correlano 1’energia degli OM con I’angolo di legame: si
possono fare previsioni sull'andamento delle energie in base alle proprieta nodali e a consi-
derazioni sulle sovrapposizioni. In generale:

Molecole AH2 con e- di valenza da 5 a 8 sono angolari

I diagrammi Walsh possono essere utilizzati anche come strumento per predire la reattivita:
si puo infatti determinare HOMO e LUMO di molecole AHs e spiegarne I’acidita.
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Legami secondari: intermolecolari

Finora abbiamo considerato i legami che tengono uniti gli atomi per formare molecole. Le
forze intermolecolari sono forze di natura elettrostatica che mantengono le molecole vicine
tra loro e dipendono fortemente dalla natura polare o apolare della molecola.

Legame a Idrogeno

Il legame a idrogeno & un’interazione tra una coppia solitariadi H &+ Ho*
un atomo molto elettronegativo (come fluoro, ossigeno e azoto) /
legati ad un atomo di idrogeno e l'idrogeno stesso di un’altra /(8)—” it II5:|L_05_
molecola. Il legame a idrogeno e il legame intermolecolare piu

forte e le molecole interessate hanno Truse Teb molto alte. S+

Legame dipolo-dipolo (Forze di Keesom)

Le forze di Keesom sono forze attrattive che si hanno quando dipoli permanenti si allineano
tra loro con il polo positivo di una molecola diretto verso quello negativo di una vicina. Le
forze di Keesom declinano rapidamente con la distanza.

Forze di Debye

Le forze di Debye sono forze intermolecolari risultato dell'interazione tra un dipolo perma-
nente e un dipolo indotto: si riscontrano tra una molecola polare e una apolare. Le
forze di Debye fanno parte delle forze di Van der Waals ed esprimono I'effetto d'induzione.

Queste forze intermolecolari compaiono generalmente allo stato liquido e in misura minore
allo stato gassoso. I punti di ebollizione di questi composti sono quindi bassi e aumentano
con la massa molare. Nell’esempio a lato viene riportato la molecola di Clz in acqua.

Forze di London

Le forze di dispersione di London sono forze intermolecolari de-
boli che si formano a causa delle forze tra dipoli temporanei in
molecole che non presentano momento dipolare permanente.
Nelle molecole non polari gli elettroni che si muovono intorno
alle molecole si distribuiscono in modo non equilibrato istante
per istante: nel momento in cui gli elettroni non sono disposti
equamente si forma un dipolo temporaneo che interagisce con
altri dipoli vicini e induce le altre molecole nelle quali, a loro
volta, si formano dipoli indotti.

La simmetria molecolare

In questo paragrafo introdurremo il concetto di simmetria molecolare: e facoltativo studiarlo
perché le Olimpiadi della Chimica non richiedono la conoscenza di questo argomento.

La simmetria molecolare classifica le molecole in base alla loro simmetria usando la teoria
dei gruppi. La simmetria molecolare viene studiata perché ci fornisce diverse indicazioni:

- Spiega diverse proprieta fisiche delle molecole come chiralita e polarita.
- Aijuta nello studio delle regole di selezione per le transizioni spettroscopiche.
- L’analisi delle simmetrie degli OA permette una corretta costruzione dei diagrammi OM
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Concetti di simmetria

10

Un’operazione che lascia 1’oggetto uguale un oggetto viene detta operazione di simmetria.
Ad ogni operazione di simmetria corrisponde un elemento di simmetria, cioe il punto, retta
o il piano rispetto al quale si effettuata 1’operazione di simmetria.

Operazione di
simmetria

Elemento di simmetria

Descrizione dell’operazione

Identita E

L’oggetto stesso

Non accade nulla

Rotazione n-aria C,

Asse di simmetria n-ario

Rotazione dell’oggetto di 360°/n
intorno all’asse

Riflessione 6

Piano speculare

Divisione dell’elemento
in 2 parti uguali

Inversione i

Centro di simmetria

Punto d’inversione

Rotazione impropria
n-aria S,

Asse di rotazione
improprio n-ario

Rotazione di 360°n intorno all’asse
seguita da riflessione rispetto a
piano perpendicolare all’asse

Le molecole vengono suddivise in funzione del gruppo puntuale, ovvero un gruppo con-
traddistinto da tutti gli elementi di simmetria che la molecola possiede.
Per riconoscere il gruppo puntuale di una molecola si utilizza un tipico diagramma di flusso.

Select C, with

Cubic groups

Applicazione della simmetria

Polarita = La polarita e una caratteristica delle molecole che possiedono un momento dipo-
lare elettrico permanente. In generale avremo che:

Una molecola e polare se non possiede né centri di inversione né assi di
rotazione perpendicolari al momento di dipolo.

Chiralita = La chiralita e la proprieta geometrica di un oggetto di non essere sovrapponibile
alla sua immagine speculare. In generale avremo che:

Una molecola e chirale se non possiede assi di rotazione impropria Sn.

Approfondimenti nella sezione di “Chimica Organica’

Transizioni spettroscopiche = Come approfondiremo nella sezione ‘Spettroscopia’
le transizioni spettroscopiche sono fortemente legate alla simmetria molecolare.

Simmetria e Orbitali molecolari = Gli orbitali molecolari vengono suddivisi in
base alla loro simmetria rispetto all'inversione attraverso il centro della molecola.
L’orbitale molecolare viene definito:
gerade g (pari) se rimane invariato all’atto dell’inversione
ungerade u (dispari), se cambia di segno all’atto dell'inversione



La stato solido

La maggior parte dei composti inorganici si trovano sotto forma di solidi formati da reticoli
ordinati di atomi, ioni 0 molecole, in cui i legami non sono direzionali (a differenza dei le-
gami riscontrati nel capitolo 2). Riconosciamo, in base alla natura del legame, diversi tipi di
solidi, come i solidi covalenti, metallici, e ionici. Ogni solido presenta un legame differenti:

Solidi metallici — Legame metallico
Solidi ionici — Legame ionico
Solidi covalenti — Legame covalente

Riportiamo ora alcune nozioni valide per tutti e 3 i tipi di solidi

Un reticolo e un arrangiamento tridimensionale di punti costituito da unita ripetitive, chia-
mate celle elementari, con il quale si puo costruire l'intero cristallo tramite spostamenti pu-
ramente traslazionali. Ogni atomo della cella puo essere rappresentato dalle coordinate fra-
zionarie, ovvero coordinate espresse come una frazione della lunghezza di un lato della cella
elementare e che indicano la posizione degli atomi. I parametri della cella elementare sono
gli angoli e le lunghezze delle rispettive unita: attraverso questi parametri possiamo definire
7 sistemi cristallini (cubico, tetragonale, ortorombico, monoclino, triclino, romboedrico e
esagonale): la maggior parte dei composti adotta il sistema cubico e sara quello che appro-
fondiremo in questo capitolo.

Le celle elementari cubiche possiedono
tutti e 3 i lati uguali (denominati ‘a’) e tutti
e 3 gli angoli uguali (denominati ‘a”).

a a a Possiamo differenziare 3 tipi di celle cubi-
@ “ “ che:

1. Cubica semplice, che presenta 8 atomi

a a a
ai vertici del cubo
2. Cubica a corpo centrato, che presenta 8
atomi ai vertici del cubo e 1 al centro
3. Cubica a facce centrate, che presenta 8
atomi al vertice del cubo e 6 sulle facce.

Ognuna di queste celle elementari e contraddistinta da alcune peculiarita:

* Numero di atomi per unita: é il numero di atomi contenuti in una cella. Per il conteggi si
deve considerare che alcuni atomi vengono condivisi da pit celle.

* Numero di coordinazione (CN): ¢ il numero di ‘primi vicini” (ovvero gli atomi con minore
distanza) ad un atomo in una cella. Il massimo valore possibile e 12.

* Efficienza di packing (PF): e definito come il rapporto tra il volume occupato dagli atomi
della cella (sfere) e il suo volume totale: e sempre compreso tra 0 e 1.

¢ Interstizi: gli interstizi sono delle lacune all'interno dei reticoli e possono essere ottaedrici
(la posizione ha 6 primi vicini) o tetraedrici (la posizione ha 4 primi vicini), il doppio degli
ottaedrici. Esistono anche interstizi cubici ma si riscontrano solo nella cella cubica semplice.
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Riportiamo uno schema riassuntivo di queste peculiarita per ognuna delle celle cubiche:

Tipo di cella Cubica Semplice Cubica corpo centrato Cubica _facce centrate
CN. 6 8 12
Atomi / unitd 1 2 4
Interstizi 1 centrale 6 ottaedrici, 12 tetraedrici | 4 ottaedrici, 8 tetraedrici
reda a=2%r a=4r/V3 a=+V8xr
APF 0.52 0.68 0.74
Solidi ionici

La classificazione di un solido ionico si basa sul confronto delle sue proprieta con quelle di
un modello ionico, che considera il solido come l'insieme di sfere rigide con carica opposta
che interagiscono tramite forze elettrostatiche non direzionali.

I composti ionici pit1 semplici contengono un solo tipo di catione e di anione: a seconda di
queste dimensioni si hanno rapporti differenti e strutture diverse. Riporteremo ora 3 strut-
ture molto comuni.

-® . .
' Salgemma (1:1): struttura basata su un reticolo a facce centrate di

s
é ‘ . anioni e con i cationi che occupano tutti gli interstizi ottaedrici.
o?lé 8" Poiché ogni ioni ha 6 contro-ioni vicini il numero di coordinazione
P . . | 11 1 . perogniione e 6 e sidice che la struttura abbia coordinazione-(6,6).
R St T
& ---- oo '

Cloruro di cesio (1:1): struttura basata su una cella cubica semplice
con un anione su ogni vertice e un catione che occupa l'interstizio
cubico. La struttura ha coordinazione-(8,8) ed ¢ tipica per i compo-
sti con il Cs o con cationi con raggi simili agli anioni. La struttura e

favorita dall’elevato NC degli ioni.

Qo----- rT---- Q.
*O i *ﬁ’ :j: T o Fluorite (1:2): struttura basata sui cationi che formano un reticolo a
[ & se-pe 'y | | facce centrate e gli anioni occupano tutti gli interstizi tetraedrici.
TS 9T 1 Ogni catione ha 8 anioni vicini, mentre ogni anione ha 4 cationi vi-
| eEimtEe®r -t cini, di conseguenza si avra coordinazione-(8,4).
I o "—l—?g .\ | Siriscontra il molti composti AX: e prende il nome da CaF.
o v i sy D
Esiste una stretta correlazione tra il rapporto dei raggi e il | Rapporto dei raggi y NC 1:1lel:2
NC: solitamente I’anione ¢ il piti grande e i valori nascono 0.732-1 8:8e8:4
da considerazioni sul volume delle cavita. 0.414-0.732 6:606:3
Piu il catione e grande, piu NC sara maggiore 0.225-0.414 440/

L’energia reticolare di un solido ionico generico MX e il AH°. della seguente reazione:

MXs) = M*g)+ X(g) (AHL > 0)

Piu l'entalpia reticolare e alta piu la struttura cristallina del composto e stabile. Il AH°. si
ricava sfruttando un ciclo termodinamico, il ciclo di Born-Haber: la somma delle variazioni
di entalpia lungo un ciclo completo deve essere 0 (Legge di Hess). Si ottiene che:

AHuat = - AHvap - AHion - 0.5*AHx2 + AHt + Ea



Gl acidi e le basi

Questo capitolo prende in esame quella grande quantita di specie che sono classificate
come acidi e basi: affronteremo qui esclusivamente la parte teorica, tratteremo la parte
calcolativa nel capitolo 16.

Le definizioni proposte

Ci sono state diverse teorie riguardo queste 2 specie e quelle pit moderne vengono am-
pliate includendo nuovi tipi di composti.
In ordine cronologico classifichiamo quindi le 3 teorie principali sugli acidi e sulle basi:

Teoria di Arrhenius: Tale teoria definisce un acido una specie che in soluzione acquosa
libera H*; una base una specie che in soluzione acquosa libera OH-
La teoria di Arrhenius presenta 2 limitazioni: considera solo soluzione acquose e inoltre

non riesce a spiegare la basicita di alcuni basi prive di gruppi -OH, ad esempio NHa.

Teoria di Brensted-Lowry: Secondo la presente teoria un acido e quella specie chimica
in grado di cedere uno o piu protoni a una base, ovvero quella specie chimica in grado
di accettare uno o pilut protoni da un acido.

Sebbene la teoria di Brensted-Lowry sia piu generale di tutte le teorie che la precedono
essa riesce a spiegare solo reazioni che richiedono trasferimenti di H*, non spiegherebbe
ad esempio 'acidita di molecole come AlCls.

Teoria di Lewis: Secondo questa teoria un acido e una qualsiasi specie chimica in grado
di accettare una coppia di elettroni (accettore), una base € una qualsiasi specie chimica
in grado di donare una coppia di elettroni (donatore).

Grazie alla teoria di Lewis siamo quindi in grado di classificare tutte le specie chimiche
come acidi o basi.

La forza di acidi e basi di Brgnsted
La forza di un acido o di una base si misura attraverso la loro costante di ionizzazione:

[H.0*][X"] Piti una specie e forte
HX(aq) + H,O(l) = H,0%(aq) + X*(aq) K, = 3[I-I—X] piu la sua specie
coniugata e debole.

Esistono specie che presentano sia funzioni acide sia funzioni basiche e vengono deno-
minate anfotere. Le sostanze anfotere sono soggette ad autoprotolisi, come I'H20:

2H,0(l) = H,0%(aq) + OH(aq) K_ = [H,0*][OH]

La Kw viene definita costante di autoprotolisi dell’acqua e varia con la temperatura.
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Le specie vengono suddivise in base alla forza:

Acido/base forte: la sua reazione acido-base con I’acqua € completa (K>> 1)
Acido/base debole: la sua reazione acido-base con 1’acqua non e completa (K<1)

e in base al numero di ioni che possono scambiare:

Acido/base monoprotico/a: specie chimica in grado di scambiare 1 solo protone.
Acido/base poliprotico/a: specie chimica in grado di scambiare pitt di 1 protone.

La forza di un acido o di una base puo cambiare in funzione del solvente: in acqua si ha
un effetto livellante per cui tutti gli acidi e le basi completamente ionizzati presentano
tutti la stessa forza. Facendo un confronto in altri solventi si nota che non tutte queste
specie pero si dissociano totalmente. Ad esempio: in H20 1’acido carbonico € un acido
debole, mentre in un solvente piu basico, come in NHs, si dissocia totalmente. Se utiliz-
zassimo invece un solvente pit1 acido, come AcOH (Ac- = CH3CO-), I’acido carbonico si
risulterebbe ancora piu debole in quanto la presenza di acido acetico farebbe diminuire
la percentuale di dissociazione di H2COs.

Classificazione degli acidi

Gli acidi vengono suddivisi in:

1. Idracidi (HX): X € un alogeno e la loro forza aumenta scendendo lungo il gruppo.
Questo fenomeno viene spiegato sia dalla forza di legame H-X, che diminuisce lungo il
gruppo, essendo l'interazione sempre peggiore date le dimensioni diverse degli orbitali,
sia dalla maggiore stabilita del anione alogenuro che viene a formarsi.

2. Ossoacidi (HAO): sono acidi composti da ossigeni e un altro elemento (P, S, C...). La
loro forza varia secondo le Regole di Pauling;:

Regole di Pauling

Piti aumenta l’elettronegativita di A piu la specie e acida

Il pKa ~ 8 — 5p, dove p € il numero di A=O

Per gli acidi poliprotici pKa aumenta di 5 a ogni ionizzazione

La prima regola si puo facilmente spiegare pensando alla base coniugata AO-: piu
I’'atomo di A attrarra gli elettroni a s€, pit1 diminuira la densita di carica negli atomi di
ossigeno, stabilizzando 1’anione e aumentano quindi l"acidita.

Le regole non sono valide per H25O3 e H2COs in cui si hanno gli equilibri con le anidridi.

3. :l’acidita aumenta con la carica del metallo e al diminuire del
raggio ionico: questi andamenti rispecchiano la stabilita della specie coniugata
[Me(H20)n1(OH)] che risulta piu stabile se I’'atomo e pitu elettrofilo.

Si presenta qualche deviazione a questi andamenti dovuta al leggero carattere covalente
formatosi in taluni composti, come ad esempio con il berillio.

In generale le forze di questi acidi presentano i seguenti andamenti:

Confronto tra tipi di acidi diversi HAO > HX >> Me(H20)n

Confronto tra idracidi HI > HBr > HCl > HF

Confronto tra ossiacidi con stessa A H2S04 > H2S505 ; HCIO4 > HCIOs3
Confronto tra ossiacidi con stesse O H2504 ~ HCIO4 > H3POs > HBrOs > HIO4

Caratteristiche degli acidi di Lewis

La comprensione degli andamenti di acidita di Lewis consente di prevedere il risultato
di molte reazioni degli elementi dei blocchi s e p.
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1. Elementi del blocco s: gli ioni degli elementi del blocco s sono degli acidi di Lewis e
vengono infatti complessati dall’acqua. L’atomo di Be nei composti BeXzsi comporta da
acido di Lewis e forma catene polimeriche con ponti Be-X-Be.

2. Gruppo 13: I piu noti sono i trialogenuri di B e di Al essendo entrambi con gli ottetti
incompleti. Gli alogenuri di Al sono dimeri in fase gassosa e sono utilizzati come cata-
lizzatori in soluzione. L’acidita dei BXs aumenta nell’ordine BFs < BCls < BBrs dato che
l'orbitale del fluoro si sovrappone meglio con il p libero del boro.

3. Gruppo 14: Con I’eccezione del C questi elementi presentano il fenomeno dell'iperva-
lenza e quindi si comportano da acidi di Lewis. L’acidita dei EX4+ aumenta nell’ordine
El: < EBrs4 < ECl4 (potere elettron-attrattore ; E = Sn, Si...).

4. Gruppo 15: Gli alogenuri degli elementi piu pesanti si comportano da forti acidi di
Lewis, come per esempio SbFs o AsCls.

5. Gruppo 16: Alcuni ossidi di S mostrano leggera acidita di Lewis come SOz e SOs.

6. Gli alogeni: Le molecole di Br2 e I» (entrambe colorate) presentano acidita di Lewis:
I'orbitale o* LUMO e a bassa energia e quindi e piu facilmente attaccabile da una base.

Gli acidi e basi di Lewis danno alcune reazioni caratteristiche:

Formazione di un complesso: A +:B — A—B

La reazione generalmente e esotermica dato che l'interazione abbassa I'energia dei e-
Pit il gap HOMO-LUMO e minore piu l'interazione sara favorita

Reazione di spostamento:B—A+ A’ - B—A"+A

Puo essere uno spostamento da parte di un acido o da parte di una base. Nell’ambito dei
complessi la reazione di spostamento viene denominata reazione di sostituzione.
Reazione di metatesi:B—A+B'— A’ > B—A’"+ A—B’

I1 verso della reazione viene dettato da alcune regole riportate nella teoria HSAB.

La Teoria HSAB

La teoria HSAB e una teoria empirica che classifica tutte le specie chimiche come
acidi/basi hard e soft in base ad alcune caratteristiche che queste presentano.
La teoria afferma che gli acidi Hard interagiscono meglio con le basi Hard e gli acidi soft
con le basi soft e i legami hard-soft sono quindi molto deboli. Esistono inoltre alcune
specie che presentano caratteristiche intermedie e vengono denominate borderline.
I carattere hard di una specie viene misurato attraverso la sua durezza chimica n:
I—A _

n = —5 Erymo = —A  Epomo = —1
Da queste formule possiamo notare subito che la distanza energetica (LUMO-HOMO) e
paria AE=1- A, ovvero il doppio della durezza chimica.

La teoria HSAB presenta numerose applicazioni tra cui ricordiamo le pit importanti:

- Prevedere il verso delle reazioni di metatesi,

favorendo i legami hard-hard e soft-soft. Proprieta Hard Soft
- Prevedere la regioselettivita nelle reazioni organiche Raggio atomico Piccolo Grande
come per la regola di Kornblum, che stabilisce che in N°® ossidazione Alto Basso
reazioni con nucleofili ambidentati (cioé nucleofili che Elettronegativita Alta Bassa
possono attaccare da due o piu siti differenti), I’atomo Energ1_a HOMO Bassg Olta
0 . . Energia LUMO Alta Bassa
piu elettron?gatlvo reagisce nelle Sn1l e quella meno Polarizzabilia Bassa Al
Eletroncgativonellesnz, Affinita legame Ionico Covalente
- Prevedere la natura di un legame riprendendo le re Esempio H*, RO-, R:C* | H, RS, Ag*

gole di Fajans gia citate nel capitolo precedente.




Le reaziom redox

Un’ampia classe di reazioni avviene mediante il trasferimento di elettroni da una specie a
un’altra: queste reazioni vengono denominate reazioni di ossido-riduzione (redox). Le rea-
zioni redox trovano utilizzo principalmente nell’elettrochimica, affrontata nel capitolo 12.

Riduzione (| n.o.) : Ox + ne- — Red™

Ossidazione (1n.0.): Red — Ox + ne } Ossido-riduzione Ox1 + Red2 — Red1 + Ox2

In ogni reazione redox riconosciamo quindi:
- specie ossidata OX (o ossidante), che e la specie che si riduce e ossida quindi l'altra
- specie ridotta RED (o riducente), che e la specie che si ossida e riduce quindi l'altra

Come nelle reazioni acido-base, riconosciamo le coppie coniugate Oxi1— Red1 e Oxz2 — Red2.
Esempio: 2Fe%+2I- — 2Fe* + >

Bilanciare una reazione redox

Saper bilanciare una reazione di ossidoriduzione ¢ molto importante, per questo motivo con-
siglio di fare pratica e prenderci la mano. Quest’operazione e suddivisa in alcuni punti:

1. Individuare gli atomi degli elementi che scambiano elettroni e assegnare a ognuno il nu-
mero di ossidazione.

2. Scrivere le 2 semi-reazioni relative allo scambio di elettroni tra le specie coinvolte

3. Bilanciare le semi-reazioni con il numero di elettroni corretto

4. Fare il minimo comune multiplo tra gli elettroni delle 2 reazioni e moltiplicare i coefficienti
stechiometrici in modo da uguagliare i valori

5. Sommare le reazioni ottenute e bilanciare con H*/H20 se e in ambiente acido, o OH-/H20
se € in ambiente basico. Solitamente il problema ti riporta in quale ambiente si opera.

Non ci soffermeremo ulteriormente sul bilancio delle reazioni redox.

L’equilibrio nelle reazioni redox

La tendenza di un elettrone a migrare da una specie a un’altra viene espressa tramite la dif-
ferenza del potenziale standard. Questi E° son riferiti al E° dell’elettrodo H*/H2:

2H@q"™ +2e" 2 Hzg) E°=0.00 V (convenzionale)

E” importante non confondere E con E°: quest’ultima viene misurata in condizioni standard
(concentrazioni 1 M, 1 atm e T 25°) ed e correlata dalla prima secondo I'equazione di Nernst.

I potenziali di riduzione E° delle varie specie redox vengono misurati nelle celle elettrochi-
miche, ovvero dei dispositivi in cui si ha una migrazione di elettroni tra 2 elettrodi:

Catodo (+, E°1): riduzione Anodo (-, E°|): ossidazione

E’ importante misurare i potenziali di riduzione di ogni sostanza perché ci permettono di
prevedere se una data reazione redox e spontanea, € in equilibrio o avviene nel senso inverso.
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In base alla coppia redox in esame, inoltre, riconosciamo diversi tipi di elettrodi:

1° specie: Metallo immerso in una soluzione dei suoi ioni Me/Me™

2° specie: Metallo immerso in una soluzione di un suo sale poco solubile =~ Me/MeX/X-
3° specie: Metallo immerso in una soluzione con una coppia redox Pt/Ox, Red™
4° specie: Metallo inerte saturato di gas immerso in soluzione Pt/Hag)/H*aq)

I fattori che incidono sul valore di E° sono il AH® di idratazione dello ione che si forma e
I'energia di 1° ionizzazione EI. L’elenco completo dei E° delle specie viene riportano nella
serie elettrochimica: pit1 una specie si trova in alto piti E°id sara maggiore e pitt questa ten-
dera a ridursi. L’F2 e ’agente ossidante piu forte perché ha un alta tendenza ad attrarre a sé
gli elettroni; Li e '’agente riducente piti forte perché cede facilmente I'elettrone e forma Li*@q).
Presentiamo infine 2 classi di reazioni redox particolari dalle altre:

Reazioni di dismutazione: una stessa specie si ossida e si riduce (Cu? — Cu* + Cu)
Reazioni di comproporzione: 2 specie si trasformano in una sola (Ag* + Ag — Ag")

Tutti i calcoli inerenti agli equilibri delle reazioni redox vengono trattati nel capitolo 12.

Potenziali e diagrammi

Spesso gli equilibri delle reazioni redox vengono mostrati mediante 1'utilizzo di diagrammi.
Diagramma di Latimer: Diagrammi che mostrano i E° relativi alle riduzioni degli stati di
ossidazione dei composti di un elemento. Permettono di calcolare E° delle reazioni delle spe-
cie non adiacenti come somma dei AG® (essendo funzione di stato):

H,0

i +0,68V . +1,78V
E°1:3= (E°12 * n°e12 + E%3 * n% ) / n°e-13 0, —— H,0, ——
Ecooizo= (0,68 V*1+1,78V*1)/2 =1,23V | v
+1
Diagramma di Frost: Diagramma che mostra N*E° in fun-
9 /0'-'05\020 zione di N (E° relativo a X(N)/X(0)) per ogni composto
/ / dell’elemento. Ci forniscono diverse informazioni:
5 _q[.oH" /H,0, - Pit1 un punto ¢ alto meno la sostanza in esame ¢ stabile.
= - Le pendenze coincidono con i E° delle reazioni redox
5 - Una specie e stabile alla dismutazione se si trova sotto la
retta congiungente le 2 specie adiacenti
7{20 - Due specie sono stabili alla comproporzione se la specie in
2 -1 0 mezzo a loro si trova al di sopra della retta congiungente
Oxidation number, N

Fe*

Diagramma di Pourbaix: Rappresentazione delle condizioni +0.8 B & R O/HFO ;
i i i 2

di potenziale e di pH per le quali le specie sono stabili in ac-
qua. Una retta orizzontale separa 2 specie correlate da un tra- L 2l e
sferimento elettronico, una retta verticale 2 specie correlate da f}ez+ ~\U Fe(OH) 5(s) '
un trasferimento protonico e le rette inclinate separano specie E = 0 ey o
correlate sia da trasferimento protonico che elettronico.

Diagramma di Ellingham: Rappresentazione dell’anda-
mento dei AG® di alcune coppie redox in funzione della tem-
peratura. Sono utilizzati per prevedere le T alle quali le rea-

zioni redox son spontanee (AG < 0) -0.8 I N :
0 2 4 6 810 12 14
pH

A,
10, i
NG




Chimica di coordinazione

Questo capitolo sara probabilmente uno dei piu difficili nonché approfonditi di tale li-
bro, consiglio quindi lo studio completo solo a chi possiede gia una preparazione di base.

Suddivideremo lo studio della chimica di coordinazione in 5 parti:
1. Introduzione, nomenclatura e geometria

2. Strutture elettroniche e legami

3. Spettri elettronici

4. Reazioni di sostituzione dei ligandi

5. Chimica di coordinazione nei composti organometallici

Introduzione, nomenclatura e geometria

Nella chimica di coordinazione si prendono in esame i composti di coordinazione, ov-
vero quei composti formati da un metallo Me legato a piu basi di Lewis (ligandi).

E’ importante distinguere il termine ‘complesso” da ‘composto di coordinazione’:

Complesso: uno ione con formula generica [Me(L)a]™ o [Me(L)n]™
Composto di coordinazione: complesso neutro (come un suo sale, es. ([Me(L)a]Cl)

I'ligandi che sono direttamente attaccati al metallo centrale costituiscono la sfera di coor-
dinazione 1° e il loro numero rappresenta il numero di coordinazione NC che puo va-
riare da 2 fino a 12. I controioni possono associarsi senza modificare la sfera 1°.
I'ligandi si suddividono in:

: Ligandi con un unico sito di connessione al loro interno (NH3,X")
Polidentati: Ligandi con piu siti di connessione al loro interno (EDTA, C2HsN2). Se un
ligando lega il metallo con piu di un sito si ha la formazione di un chelato.
Ambidentati: Ligandi con siti di connessione differenti (SCN-, NO2’). La regioselettivita
dell’attacco si puo prevedere attraverso I’analisi delle proprieta hard-soft.

Riguardo la nomenclatura, bisogna seguire 4 semplici passaggi:
1. Scrivere tutti i nomi dei ligandi in ordine alfabetico, considerando che:
- Per ligandi uguali i prefissi dei monodentati sono di, tri, tetra e dei polidentati sono
bis, tris..
- Ligandi anionici finiscono con -o mentre ligandi neutri tengono il nome (eccetto
NHs, H20 e CO)
2. Scrivere il nome del metallo: se il metallo € nel complesso anionico finira con ato, altri
menti con o.
3. Specificare il numero di ossidazione con un numero romano nelle parentesi tonde.
4. Specificare la stereochimica se necessario (trattata nel paragrafo successivo).

Esempi di nomenclatura per 2 composti di coordinazione

[Cr(en)2(CN)2]Cl — Dicianobisetilendiammminacromo (III) cloruro
K[Pt(NH3)Cls] — Amminotricloroplatinato (II) di potassio
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Numero di coordinazione e geometria

Il numero di coordinazione dipende dalle dimensioni del metallo e dai ligandi:

- NC aumenta con i metalli grandi, poveri di elettroni e con ligandi neutri piccoli
- NC diminuisce con metalli piccoli e ligandi voluminosi che fanno legami doppi.

Numero di coordinazione 2

Sono molto rari e sono comuni per il gruppo 11 e per il mercurio. L'insatu-
razione coordinativa di questi complessi fa si che subiscano addizione ossi-
dativa, ovvero 'aggiunta di un ligando nel complesso.

Numero di coordinazione 3

Non sono complessi comuni e possono trovarsi sotto forma di dimeri con 1
ligando condiviso. Possono anche distorcersi e assumere una geometria pi-
ramidale trigonale, anche se piuttosto rara.

Numero di coordinazione 4

II1NC =4 e molto comune nei complessi e sono favoriti da ligandi ingombrati.
Riconosciamo 2 tipi di geometria: la geometria tetraedrica, che € comune per
i complessi d° e d¥9, e la geometria planare quadrata, che &€ comune per i d®
(Ni, Pd, Pt). Queste evidenze vengono spiegate nel prossimo capitolo.

Numero di coordinazione 5

I1 NC =5 e molto meno comune di 4 ma € molto importante: i 2 tipi di geo-
metria, bipiramidale trigonale e piramidale quadrata, hanno energie molto
simili e quindi si interconvertono rapidamente in soluzione (flussionalita).
Alcuni ligandi, chiamati ligandi tripodali, sono ligandi polidentati che, gra-
zie alla loro conformazione, inducono a una sola delle 2 geometrie.

Numero di coordinazione 6

La maggioranza dei complessi presenta numero di coordinazione pari a 6 e
assume quindi geometria ottaedrica regolare. Seppur rare si riscontrano an-
che altre geometrie:

- Geometria prismatica: si forma da una distorsione trigonale e richiede la
presenza di donatori o piccoli in grado di formate interazioni covalenti L-L
(come per 1¢S).

- Geometria elongata: L’ottaedro regolare, per motivi sterici e/o elettronici
che approfondiremo nei paragrafi successivi, si puo distorcere tetragonal-
mente mediante un fenomeno conosciuto come distorsione di Jahn-Teller.

Isomeria nei composti di coordinazione

-

Ay of

Di collegamento

1 7
: | Diidratazione
. Isomen
Isomerni )
Strutturali al . . )
D1 1onizzazione

1\Y%

D1 coordinazione
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Gli isomeri sono composti differenti aventi la stessa formula molecolare. Abbiamo:

1. Isomeri strutturali: isomeri che presentano differenti legami tra gli atomi.

I. Di collegamento: scambio di un ligando con un controione esterno.

II. Di idratazione: scambio di un ligando con una molecola di solvente (H20).

III. Di ionizzazione: quando si ha un ligando ambidentato (ex. SCN").

IV. Di coordinazione: scambio di metalli tra 2 complessi in un composto di coordina-
zione. Esempio: ([Co(NH3)s][Cr(en)s])** e ([Co(en)s][Cr(NHs)s])®*

2. Stereoisomeri: isomeri che presentano atomi disposti diversamente nello spazio.
V. Enantiomeri: Sono 2 steoreoisomeri in cui uno e I'immagine speculare dell’altro.
VI. Geometrici: Sono steoreoisomeri che non sono immagini speculari (cis-trans).
Approfondiremo ora la sezione sugli stereoisomeri nei complessi con NC =4, 5, 6.

NC =4, Geometria planare quadrata X ottica v geometrica

Riscontriamo 2 casi in cui si ha isomeria geometrica e li riporteremo qui di seguito:

A A

A
B A
—%_o 0—%—0 __‘ f
cis-MA2B2 trans-MA2B2 cis-M(AB)2 trans-M(AB)2
NC =4, Geometria tetraedrica v ottica X geometrica

Anche in questo caso riscontriamo 2 casi in cui si ha isomeria ottica:

Enantiomeri M[ABCD)] Enantiomeri M(AB)2

NC =5, Geometria piramidale quadrata, bipiramidale trigonale X ottica X geometrica

Seppur entrambe le geometrie presentino posizioni differenti (assiali ed equatoriali) i
complessi con NC = 5 sono stereomobili. Le 2 geometrie sono in equilibrio mediante
pseudorotazione di Berry:

A

2 \\ /‘\1
= L
TP
S == »

(a) Q (b) f (c) v

NC =6, Geometria ottaedrica v ottica v geometrica

)

Ai fini pratici non considereremo le distorsioni a cui sono soggetti questi complessi. Il
numero totale di isomeri si puo determinare attraverso 1'utilizzo del Metodo di Baylar.
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Isomeria geometrica

Riportiamo quii 2 casi piti comuni: isomeria cis-trans quando si hanno complessi MA4Bz,
e isomeria facciale-meridionale (abbreviato fac-mer) nel caso di un complesso M A2B4

(
A A A )
A
M B M
{ v (
\ | ™M

—®

cis-MA4B2 trans-M A4B2 mer-MAsBs fac-MA:3Bs3

Isomeria ottica

Anche in questo caso esistono tantissimi complessi che presentano enantiomeri, tutta-
via riporteremo solo il caso di 3 ligandi bidentati. Riconosciamo 2 isomeri:

55

enantiomero A - M(aa)3 (d, orario)

Riportiamo ora una tabella riassuntiva per i complessi ottaedrici pii comuni:

{2

enantiomero A — M(aa)3 (1, antiorario)

Formula | N° stereoisomeri | N° chirali Formula | N° stereoisomeri | N° chirali
Mas 1 0 M(aa)obso 3 1
Masb 1 0 Masboco 6 1
Masb 2 0 M(ab)s 4 2

Masbs 2 0 M(abc)s 11 5

Masbc 2 0 Mabcdef 30 15

Chimica di coordinazione I: strutture elettroniche e legami

Una teoria di successo deve essere coerente con tutti dati sperimentali. Questa sezione
esamina le osservazioni sperimentali fatte sui composti di coordinazione e partendo da
queste descrive la natura chimica del legame nei composti di coordinazione.

Evidenze sperimentali delle strutture elettroniche

1. Dati termodinamici: Per spiegare le energie dei composti di coordinazione si usano
le costanti di formazione del ligando come indici di stabilita: pit1 sono alte pit1 questo
sara stabile. I fattori che modificano le Keq sono il AH®, collegato all’energia del legame
e in accordo con la teoria HSAB, e il AS°, che varia significativamente con 1’effetto ma-
crociclo. Approfondimenti in Analitica.

2. Proprieta magnetiche: Le proprieta magnetiche di un composto di coordinazione for-
niscono indizi sui livelli energetici dei suoi orbitali. I composti possono avere tutti gli e
accoppiati (diamagnetici, non risentono di un campo magnetico) o avere e spaiati (pa-
ramagnetici, sono attratti da un campo magnetico). Il paramagnetismo sorge perché lo
spin degli e- li rende dei piccoli magneti: la somma dei valori ms equivale al momento
magnetico di spin totale S. Il momento angolare orbitale L e un momento magnetico
aggiuntivo: la combinazione di questi € il momento magnetico totale dell’atomo.




|
/ Riconosciamo 2 tipi di ligandi nei complessi:
X 1. Ligando a campo forte: causa un Ao molto grande (CO)
F 2. Ligando a campo debole: causa un Ao piccolo (come Br)

Weak
field

rametro di separazione del campo dei ligandi A (Ao se ot-
taedrico, At se tetraedrico). Questo parametro e fondamen-
y~
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3. Spettri elettronici: I livelli di energia degli orbitali possono essere ottenuti da spettri
elettronici: I'energia misurata e pari alla differenza di energia tra gli stati, che dipende
sia dai livelli di energia degli orbitali sia dalla loro occupazione.

4. Geometrie molecolari: Sebbene molti fattori influenzino le geometrie dei complessi,
in alcuni casi si puo prevedere quale geometria sia favorita partendo dalla sua struttura
elettronica. Ad esempio per NC = 4 la scelta della geometria dipende molto dalla confi-
gurazione elettronica del metallo.

A partire da queste 4 evidenze sperimentali sono state formulate 2 teorie sul legame:

In questa teoria i ligandi, considerati come cariche negative puntiformi, si avvicinano e
, interagiscono con lo ione metallico centrale: I'interazione attrattiva porta a un’enorme
y

stabilizzazione, tuttavia si viene a creare una repulsione elettronica tra gli e- degli orbitali
d del metallo e i ligandi, causando uno splitting energetico degli orbitali d.
Nel caso di complessi ottaedrici, la simmetria forma:

y 2 orbitali degeneri eg (dz? e dx?-y?), che essendo orientati lungo gli assi cartesiani sono
posizionati 3/5 Ao sopra il baricentro

2/5 Ao sotto il baricentro.

z
z

% 3 degeneri t2; (dxy, dyz e dxz), che non essendo orientati lungo gli assi sono posizionati
z

y La separazione tra i gruppi di orbitali d viene chiamata pa-

tale da analizzare perché determina la distribuzione elettro-
y nica del complesso, e quindi sia la sua natura magnetica sia
le transizioni elettroniche a cui e soggetto.

La serie spettrochimica riporta :L e Me in ordine crescente di Ao

I"<Br  <$ <SCN-<Cl"<NO, <N <F <OH <(C,0*> <0* <H,0
< NCS~ < CH,C=N < py < NH, < en < bpy < phen <NO,” < PPh, < CN~ < CO

Mn?t < Ni2* < Co?** < Fe?t < V2* < Fe?* < Co?t < Mo?** < Rh3* < Ru?t < Pd**

La teoria del campo cristallino non riesce a spiegare la serie spettrochimica dei ligandi,
che verra dimostrata invece nella teoria del campo dei ligandi. Per i metalli invece I’au-
mento del n.o. e la discesa lungo il gruppo aumentano il Ao perché aumentando il n.o.
aumenta la densita di carica, quindi i ligandi si avvicinano e le repulsioni aumentano.
Free Strong Il valore di A puo influire sull’ordine di riempimento degli orbitali: dopo che
ion field tutti gli orbitali a piu bassa energia sono semi-pieni e possibile sistemare il
~ successivo in due modi differenti. Nel fare cid occorre considerare quantita-
tivamente la separazione energetica A e I’energia di accoppiamento di spin,
ovvero la repulsione che si crea tra gli spin antiparalleli.
Riconosciamo quindi 2 casi:
Complesso ad alto spin (campo debole): la separazione energetica € minore
dell'energia di spin, si occupano quindi prima gli orbitali a pit1 alta energia.
Complesso a basso spin (campo forte): la separazione energetica e maggiore
dell” energia di spin, si completano prima tutti gli orbitali a pit1 bassa energia.
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Esistono inoltre complessi che variano da alto spin a basso spin: questi vengono chiamati
complessi a transizioni di spin.

La variazione complessiva energetica che si ottiene dalla nuova collocazione degli elet-
troni negli orbitali d splittati viene definita energia di stabilizzazione del campo cristal-
lino (CFSE). Nel caso dei complessi ottaedrici ogni e- presente su un orbitale t2g da un
contributo alla CFSE pari a -0,4A° mentre se presente in un orbitale eg sara pari a +0,6Ao:
a questi valore occorre aggiungere 1'energia di accoppiamento di spin P.

Per riconoscere se un complesso e a basso spin o ad alto spin si seguono delle regole:

1. Si guardano le serie spettrochimiche dei ligandi e del metallo presenti nel complesso
2. Solitamente i metalli del 4d e 5d formano complessi a basso spin.

3. I complessi tetraedrici solitamente sono ad alto spin a causa del piccolo A che presenta.
4.1 complessi planari quadrati sono generalmente a basso spin per il grande A.

La CFSE e applicabile ai complessi di ogni geometria e spiega diversi fenomeni:

1. Molti complessi d® sono a geometria planare-quadrata a causa dell’elevata CFSE

2. Lanatura magnetica dei complessi spesso varia tra complessi ad alto spin e basso spin
3. Nella spettroscopia UV/Vis la variazione di A fa variare le lunghezze d’onda di assor-
bimento, e quindi anche i colori che presentano

4.1 complessi ottaedrici sono prediligiti rispetto ai tetraedrici da metalli d3 d° a basso
spin e d8, viceversa per i metalli d* e d°. In generale complessi con :L a campo forte favo-
riscono complessi MLe.

Effetto Jahn-Teller

L’effetto Jahn-Teller e il fenomeno per cui alcuni complessi subi- ~———--..__ .- 15 big (dx2y2)

. . . .. .. e ——"% I__ 1
scono una distorsione al fine di rimuovere le degenerazioni pre- —4—----""" 't~ "7 --. —4 aglda)
senti al loro interno. Si riscontra comunemente nei complessi ot- A
taedrici che possiedono gli orbitali eg con 1 elettrone che puo oc- _— JY S
cupare tanto l'orbitale dx?-y? quanto l'orbitale dz2. Si verifica an- - Etzg -7 5
che nel caso in cui la degenerazione riguardi gli elettroni in orbi- b - el qi eg (che, dy)
tali t2 ma l'effetto € meno significativo in quanto questi orbitali _ , . . .

axial compression undistorted axial elongation

non puntano direttamente verso i ligandi del complesso.

La distorsione Jahn-Teller puo agire provocando un elongazione n¢°

e una compressione: tuttavia quest'ultima e sfavorita perché in

tal modo si indebolirebbero 4 legami contro i 2 dell’altra.

L'effetto Jahn-Teller e spesso un fenomeno flussionale; quando si osserva un rapido

scambio dell'orientazione di una distorsione si ha 1’effetto Jahn-Teller dinamico.
Riportiamo ora i casi in cui si riscontra questo effetto (s = strong, w = weak, / = assente)

Number of Electrons 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10
High-spin Jahn—Teller w w s w w s

Low-spin Jahn—Teller w w w w ] ]

Una delle conseguenze dirette di questo effetto si riscontra nella serie di Irving Williams
Ba?* < Sr2* < Ca?t < Mg?t < Mn?* < Fe?* < Co?* < Ni?* < Cu?t > Zn2*

In questa serie si riportano gli ordini di stabilita dei complessi ottaedrici dei M?*di alcuni
metalli. Come possiamo notare I’aumento di stabilita e correlato alla diminuzione del
raggio ionico, il che riflette la natura elettrostatica del legame. Tuttavia il Cu(Il) e piu
stabile dello Zn(II): questa anomalia € una conseguenza dell’effetto Jahn-Teller che ge-
nere un complesso distorto particolarmente stabile.
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Per concludere riportiamo lo schema dei splitting degli orbitali d per le varie geometrie.
Consiglio comunque di dimostrarle a partire dagli orbitali d e dagli assi cartesiani.

dz2 "
dx2-y?
dz2 N
dx?y? dxy dx?%-y?  dz?
dxz dyz v B2 g dxy dz2 Centro di
‘ ravita
az dxy dx?-y? dxy g
— dx2-y? dz? dz2 dyz dxz
dxz dyz Oz dyz dxy dxz dyz
N — dyz dyz
dxy  dxiy?
Lineare  Trigonale Tetraedrica  Planare Bipiramidale Piramidale  Ottaedrica
planare quadrata trigonale quadrata

La teoria del campo cristallino riesce a spiegare correttamente molti fatti sperimentali
ma il modello puramente elettrostatico non riesce a spiegare la serie elettrochimica e le
forze di legame. La teoria del campo dei ligandi descrive il legame in termini di intera-
zioni tra gli orbitali del metallo e del ligando per formare orbitali molecolari, concen-
trandosi sulle interazioni degli orbitali piuttosto che sulle interazioni elettrostatiche tra

gli ioni.

L'atomo di un metallo d e in grado di utilizzare fino a nove orbitali (un s, tre p, e cinque
d) per formare 9 orbitali molecolari. Per N ligandi (con ogni orbitale opportunamente
orientato), si possono formare N orbitali molecolari leganti, N orbitali antileganti e (9 -

N) orbitali d che rimangono non leganti.

Orbitali del metallo MO Orbitali dei leganti
N antileganti
9 orbitali 9-N non leganti N orbitali

N leganti

Per riempire quindi tutti gli orbitali di le-
game e di non-legame sono necessari 9 orbi-
tali e quindi 18 elettroni, che rappresentano
il numero ottimale degli elettroni di valenza
per i composti dei metalli del blocco d.

Le eccezioni alla regola dei 18 elettroni sono assai pitt numerose delle deviazioni dalla
regola dell'ottetto perché gli orbitali antileganti sono spesso facilmente accessibili, ec-
cedendo quindi i 18 e, e inoltre la presenza o meno di orbitali non leganti vuoti influisce

poco sull’energia del complesso.

Complessi ottaedrici e LFT
Tratteremo unicamente il caso degli OM per i complessi ottaedrici perché sono i piu
comuni e perché la trattazione puo essere ampliata ad altre geometria ad alta simmetria

(tetraedrica, planare quadrata).

Essendo N = 6 il diagramma presentera 6 orbitali leganti, 6 antileganti e 3 non leganti.
Si iniziano a costruire quindi gli orbitali di gruppo considerando unicamente il legame
0, quindi ogni legante con un singolo orbitale di valenza con simmetria locale o rispetto

all’asse M-L e direzionato verso il metallo.
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Combinando gli orbitali di gruppo e gli orbitali atomici del metallo di uguale simmetria
si costruiscono gli orbitali molecolari del complesso: di seguito vengono riportati tutti
gli orbitali di gruppo e gli orbitali atomici con uguale simmetria e il diagramma MO.

Metal atom Ligands Metal atom Ligands Metal Complex Ligands

(™
.
o\ \

%T
VA
A
\

o

B
2
J/

t ty

Si noti che gli orbitali atomici dxy, dxz € dyz non possiedono la simmetria adatta per for-
mare un legame o e quindi rimangono orbitali molecolari di non legame. Gli orbitali
all’interno del riquadro sono gli orbitali di frontiera: i tzg di non-legame rappresentano
I’THOMO mentre gli eg di anti-legame rappresentano il LUMO. La principale differenza
rispetto alla trattazione del campo cristallino e che la teoria del campo dei ligandi forni-
sce il perché certi ligandi sono forti e altri sono deboli. Un legante che sia un buon dona-
tore o genera un maggiore splitting del gruppo di orbitali eg, rendendoli piu fortemente
antileganti e quindi aumentando il A. Tuttavia prima di tratte ulteriori conclusioni biso-
gna considerare quello che la teoria del campo cristallino ignora, ovvero il legame .

Se i leganti in un complesso possiedono orbitali con ~Representative Representative
. . . , . metal orbital ligand orbital
simmetria locale 7t rispetto all’asse M-L essi possono
formare legami 7t con gli orbitali di gruppo di sim- d Q @ 0 *
: Yz TrZ
metria t2g del metallo (dxy, dxz e dyz). O @ Q
Dobbiamo differenziare 2 casi di ligandi O
- m-donatore: possiede orbitali di simmetria 7t pieni , Q O p
Z Z
- m-accettore: possiede orbitali di simmetria @ vuoti O Q O
M ML, Ligands M i . . .. . .
conly  o+m Gl :\,’I t‘,, B ] ligandi m-donatori interagiscono con i t2s for-
A n mando 3 OM leganti e 3 OM antileganti. L’effetto

complessivo e che gli orbitali tg si avvicinano agli
orbitali eg diminuendo A.

Anche i ligandi mt-accettori interagiscono con i tg
formando 3 OM leganti e 3 OM antileganti ma I’ef-
fetto complessivo e che gli orbitali t2g si allontanano
dagli orbitali di antilegame eg aumentando A. Si ha
quindi un legame denominato retrodonazione 7.

A,

Diagramma M < L Diagramma L. € M

— increasing A, — Ligandi con n*

7 donor < weak 7 donor < no 7 effects < T acceptor Fosfine
Forti o ligandi
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Il metodo MO per i composti di coordinazione diviene difficile da usare quando, dalle
alte simmetrie ottaedrica, tetraedrica e quadrata planare, il sistema passa a simmetrie
basse: una variante che consente flessibilita per trattare tutte le varie geometrie e il mo-
dello Angular Overlap. Questo € un metodo per stimare le grandezze relative delle ener-
gie OM tenendo conto della sovrapposizione degli orbitali responsabili del legame con
i ligandi e del loro relativo orientamento nello spazio.

Il modello tiene conto sia dei legami o sia dei legami m:
- L’interazione o piu forte e quella tra I’orbitale dz> del metallo e un l’orbitale p- di un
legante. La forza di tutte le altre interazioni s é relativa all’energia di questa interazione.
- L’unica interazione m possibile & quella tra un orbitale d e un orbitale p. Le interazioni
7 sono piu deboli.

AT A1
Iz 3 o 4EE
. . . . 4—M=2 <M= | M+
interazione 1 interazione o 5/ | X 12 | 2 AT -
z z 6 6 1]
A A CN Shape Positions
2 Linear 1,6
3 Trigonal 2,11,12
ng'and p x Ligand ) 3 T shape 1,3,5
orbital p, or hybrid TE—— T
orbital Chrahecra ity
4 Square planar 2,3,4,5
XZ
d22 5 Trigonal bipyramidal 1,2, 6, 11, 12
5 Square pyramidal 1,2,3,4,5
6 Octahedral 1,2,3,4,5,6

Attraverso queste considerazioni si riesce a determinare 1’orientazione dei ligandi ri-
spetto ai 3 assi e sulla tabella a destra sono riportate le loro relative posizioni spaziali.

Chimica di coordinazione Il: spettri elettronici

Ora che si sono prese in considerazione le strutture elettroniche dei composti di coordi-
nazione si possono comprendere i loro spettri elettronici e interpretare i dati che forni-
scono. Le ampiezze delle separazioni A sono tali che I'E delle transizioni elettroniche
cada nel campo dell'UV-Vis, tuttavia la presenza di repulsioni tra gli e fa si che le vnon
siano direttamente correlabili dal A (ulteriori approfondimenti sulle interazioni tra gli
elettroni vengono riportate nei capitoli di chimica fisica).

Riconosciamo 2 tipi di transizioni elettroniche in base agli orbitali coinvolti:

1. Transizioni del campo dei leganti o d-d: sono le transizioni piti comuni e coinvol-
gono la transizione di un elettrone da un orbitale d ad un altro orbitale d a piu alta ener-
gia. Queste transizioni dipendono dai termini (gruppi di microstati, approfondimenti in
chimica fisica)

2. Transizioni a trasferimento di carica CT: sono le transizioni in cui un elettrone si
sposta tra orbitali con carattere del metallo a orbitali con il carattere dei leganti. Le bande
di queste transizioni presentano solvatocromismo, ovvero la variazione della v al variare
del solvente.

X, +donor —> [donor™][X, ]
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Riconosciamo 2 tipi di transizioni CT:

1. Dal ligando al metallo LMCT: queste transizioni cadono nel visibile quando il metallo
ha orbitali liberi a bassa energia (alto n.o., alta x) e i ligandi hanno e- di non legame alti.

Esempi: MnOs, CrO«

2.Dal metallo al ligando MLCT: queste transizioni cadono nel visibile quando il metallo M
ha orbitali pieni ad alta energia (basso n.o., bassa x) e i ligandi hanno orbitali 7t*.

Esempi: W(CO)sPhen, Fe(CO)sbpy

Le intensita delle bande d’assorbimento sono regolate dalle regole di selezione:
1. Regola di Laporte: Nelle molecole centrosimmetriche le transizioni tra gli
stati con la stessa parita sono proibite.

gu g g u < u

— — i 1 Regola di spin: Sono proibite le transi-
. > zioni in cui varia la molteplicita degli spin
(m=25+1, 5S=somma ms).

S 4+ 4 4| Nell'esempio a) permessa b) proibita

(50 000 cm-')

(25 000 cm™')

MLCT

LMCT
LMCT
LMCT

(17 090 cm™)

(a) (b)

Queste regole sembrano escludere la maggior parte delle transizioni elettroniche per i
complessi, tuttavia sono presenti vari meccanismi con cui queste regole possono essere
‘rilassate’. Ad esempio:

1. Come tutti i legami chimici i legami nei complessi subiscono vibrazioni che possono
modificare la simmetria. Questo accoppiamento vibronico rilassa la prima regola.

2.1 complessi tetraedrici assorbono spesso piu fortemente dei complessi ottaedrici dello
stesso metallo. Il legame nei complessi tetraedrici viene descritto mescolando gli orbi-
tali s, p e d. L'unione di questi orbitali a parita differente rilassa sempre la prima regola.
3. L'accoppiamento spin-orbita in alcuni casi permette di rilassare la seconda regola

4. L’effetto Jahn-Teller abbassa la simmetria del complesso, rilassando la prima regola

Un diagramma di correlazione mostra comeilivelli energetici dello ione libero variano
al crescere della forza del campo dei ligandi. Valutare 'andamento quantitativo nei
diagrammi di correlazione e arduo nelle situazioni intermedie perché bisogna tener
conto delle repulsioni elettroniche, cio pero non accade ai limiti dei diagrammi:

Al limite del campo debole la forza e talmente debole che hanno importanza solo le
repulsioni fra gli elettroni, e I'energia si determina quindi in base ai parametri di Racah.

L'altro caso estremo ¢ il limite del campo forte, in cui il campo dei leganti e cosi forte
che si possono ignorare le repulsioni. Le energie si determinano solo in base alla separa-
zione del campo dei leganti.

Inoltre dobbiamo fare alcune considerazioni sulle repulsioni elettroniche: queste sono
maggiori nello ione libero che nel complesso a causa della delocalizzazione elettronica
e, secondo la serie nefelauxetica, le repulsioni elettroniche sono minori nei ligandi soft:

F>H:0 >NHs3 > CN-, Cl- > Br
Esistono differenti diagrammi di correlazione ma non li approfondiremo. I piu celebri:

Diagrammi di Orgel Diagrammi di Tanabe — Sugano
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Chimica di coordinazione lll: reazioni di sostituzione dei ligandi

In questo capitolo approfondiremo 2 tipi di reazioni: reazioni di sostituzione e redox.

La reazione piu caratteristica di un complesso e quella di sostituzione di un legante con
un altro. I complessi vengono definiti labili se sono cineticamente instabili , inerti se
sono cineticamente stabili. Con stabilita cinetica si intende un elevata energia di attiva-
zione per reagire (non bisogna confonderla con la stabilita termodinamica).

La velocita di sostituzione dei ligandi verra esaminata in maggior dettaglio quando ver-
ranno discussi i meccanismi delle reazioni, ma si possono gia fare delle generalizzazioni:

1. I complessi con ioni molto piccoli sono inerti a causa della formazione di legami piu
forti e, dal punto di vista sterico, per la maggiore difficolta di essere attaccati dai ligandi.
2. I complessi degli ioni s ed f sono tutti molto labili, mentre i chelati sono inerti.

3. Il gruppo uscente, il nucleofilo e i leganti ancillari (spettatori) modificano la velocita.

Per le reazioni di sostituzione dei ligandi riconosciamo 2 diversi meccanismi. Con ‘mec-
canismo di reazione’ si intende la sequenza di stadi elementari tramite i quali avviene
la reazione. Lo studio della dipendenza della velocita al variare delle concentrazioni ci
ha permesso di scrivere 2 meccanismi plausibili con i dati sperimentali:

Associativo A Dissociativo D
ML X — ML_+ X ML X +Y — ML XY
ML +Y — ML Y ML XY - ML Y + X

Sebbene piu raro esiste anche un 3° tipo di meccanismo, I'interscambio, che avviene in
un solo stadio In questa reazione, comune per gli ML, I'intermedio non e isolabile:

ML X +Y - XML Y - ML Y + X

Ai fini dello studio cinetico di questi meccanismi, dobbiamo considerare lo stadio lento
(RDS, Rate Determining Step) di queste meccanismi. L’RDS dipende dall’attivazione:

1. Attivazione associativa: la velocita dipende fortemente dal gruppo entrante, si ha un
legame M-Y molto forte nello stato di transizione

2. Attivazione dissociativa: la velocita e indipendente dalla natura del gruppo uscente
e dipende molto da M-X.

Riassumiamo quindi i 3 meccanismi (associativo, interscambio e dissociativo) e, per
ognuno di questi, il tipo di attivazione (associativa, dissociativa) e lo stadio lento che ne
consegue:

Mechanism: A I D
Activation: a d a d a d
Rate- Y attaching Loss of Y attaching Loss of Y attaching Loss of
determining to ML X X from to ML X X from to ML, X from
step YML X YML X ML X
Detect no ML XY no no ML no

intermediate? detectable detectable
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Sostituzione nei complessi planari quadrati

Studi accurati hanno permesso di stabilire come variano le velocita per i complessi pla-
nari quadrati in funzione delle condizioni di reazione, fornendo informazioni sullo stato
di transizione. Solitamente per questi complessi il meccanismo e di tipo associativo, dato
che il metallo puo facilmente essere attaccato sopra o sotto il piano molecolare.

Ci sono alcune evidenze sperimentali che confermano il meccanismo associativo:

a) Effetto trans: La presenza di forti o donatori o 7t accettori induce una forte accelera-
zione di sostituzione del legante che occupa la posizione in trans. I o donatori indeboli-
scono il legame in trans (influenza sullo stato fondamentale) mentre i 7t accettori dimi-
nuiscono la carica elettronica sul metallo causata dal gruppo entrante (influenza sullo
stato di transizione). Di seguito 1’ordine dei leganti che esercitano 1’effetto trans:

CN™ ~ CO ~ C2H4 > PH3 o~ SH2 > NOZ_ > >Br >ClI" > NH3~py > OH™ > Hzo

b) Effetti sterici: ligandi ingombrati inibiscono le reazioni associative promuovendo
quelle dissociative.

¢) Temperatura e pressione: Attraverso studi in cui si variavano T e P si € dimostrato
che il AS nel primo step della sostituzione e negativo, accertando quindi che si tratta di
meccanismi associativi.

d) : la reazione avviene con ritenzione della configurazione, per cui il
legante entrante va a sostituire la posizione di quello uscente. Se tuttavia 'intermedio
pentacoordinato e sufficientemente stabile da isomerizzare (pseudorotazione di Berry)
la stereospecificita della reazione si perde.

Quasi tutti i complessi ottaedrici reagiscono tramite il meccanismo di interscambio,
I"'unico problema rimane capire se I’attivazione e di tipo associativo o dissociativo. Uno
dei meccanismi proposti € il meccanismo di Eigen-Wilkins, che prevede i seguenti 2
step, dove il 2° e lo stadio lento:

1) MLs +Y 2 MLeY 2) MLs-Y — MLsY + L

Nei seguenti punti si avvalora l'ipotesi che il RDS sia di tipo dissociativo Ld. Tuttavia nel
caso di ioni centrali grandi e con pochi elettroni le reazioni diventano di tipo associativo.

a) Effetto del gruppo uscente: il gruppo uscente ha un gran effetto sulla velocita di rea-
zione, confermando quindi il meccanismo dissociativo

b) Effetto dei ligandi ancillari: se i ligandi spettatori sono forti donatori di elettroni sta-
bilizzano lo stato di transizione, che si presenta con un ligando in meno.

c) Effetti sterici: 'ingombro sterico favorisce la dissociazione, portando il complesso a
perdere un ligando.

Riguardo la stereochimica si hanno 2 casi:

- I complessi cis per dissociazione formano piramidi quadrate che mantengono la ste-
reochimica nel prodotto (ritenzione di configurazione)

- I complessi trans invece formano bipiramidi trigonali che isomerizzano e perdono la
stereochimica. L’isomerizzazione puo avvenire tramite torsioni (torsione di Bailar o tor-
sione di Ray-Dutt) o tramite rottura, sostituzione e riformazione dei legami in un com-
plesso ottaedrico MLe.
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Passiamo ora alle reazioni di ossido-riduzione dei composti di coordinazione.

Queste reazioni si suddividono secondo 2 meccanismi differenti:

1. Meccanismo a sfera interna: Nel meccanismo a sfera interna le sfere di coordinazione
dei reagenti mettono in comune un legante, in modo transitorio, e formano uno stato di
transizione nel quale questo legante € a ponte. Solitamente lo stadio cineticamente de-
terminante e il trasferimento elettronico tra i due complessi. Il meccanismo puo essere e
comune quando sono presenti atomi che formano facilmente ponti.

2. Meccanismo a sfera esterna: Una reazione redox a sfera esterna prevede che si abbia
il passaggio di elettroni fra due reagenti in assenza di alcuna perturbazione della loro
sfera di coordinazione interna. La velocita di queste reazioni viene espressa dall’equa-
zione di Marcus, che correla la costante cinetica con le strutture elettroniche, le geome-
trie dei reagenti e I'energia di Gibbs della reazione.

Chimica di coordinazione IV: Cenni di organometallica

La chimica organometallica e 1a branca della chimica che studia i composti aventi legami
metallo-carbonio. Approfondiremo le reazioni nella sezione ‘Chimica Organica’.

ngand Function Orbital Requirement Designations and Simple Examples La stabilita di un COIIIpOStO organometalhco di-

Ligand features an orbital
that donates an electron pair
to the metal

L: CO, PRs,I-fz 7*-CHy;
Ly: 1°-CeHs

pende dal numero di elettroni del metallo. Per
contrare gli elettroni di valenza in un complesso
si considerano le specie neutre e poi si segue il

X Ligand features an orbital Cl, Br, I, H, R (alkyl)
:}m d°:;‘°5 one electron to metodo CBC, riassunto nella tabella a lato.
e me
Z Ligand features an orbital BR;, AlR3, BX; QUI alcuni esempi:
that acceps a pair of 1. Fe(CO)s : 8+502=18¢
electrons from the metal
Electron-count EN m+ 2l + x m is number of valence electrons 2. ZI‘CP2C12 : 4+20]+502=16¢

for the neutral metal (m = 8 forFe) 3 [Ni(HZO)4]2+Z 10+4e2 -2=16¢"

Riporteremo ora 3 ligandi piti comuni nei composti organometallici.

1. Monossido di carbonio CO: Il CO e un legante molto comune nella chimica organo-
metallica. Una conseguenza diretta del legame C-Me ¢ la variazione delle frequenze vi-
brazionali di C-O: piu il legame C-Me e forte piu la frequenza si abbassa perché C-O si
indebolisce. Risulta infine un ligando versatile perché fa legami a ponte, arrivando fino
a 3 atomi metallici legati.

2. Alcheni: Il gruppo C=C si lega con i metalli d attraverso un legame o e una retrodo-
nazione 7, secondo il modello Dewar-Chatt-Duncanson. Il legame si verifica anche ne-
gli areni, polieni e allili. Questi possono avere differente apticita, indicata con ), dove n
e il numero di elettroni donati (per l'etilene € 2, per il butadiene ¢ 4, per il benzene ¢ 6).
3. Diidrogeno: Mentre H fa solo interazioni o, Hz presenta lo stesso modello elettronico
degli alcheni. Il legame sigma tra i 2 idrogeni pud comportarsi come un semplice ligando
4. Carbino: Sono i composti contenenti un triplo legame tra C e un metallo. Esistono i
carbini di Fischer e i carbini di Schrock. Qui di seguito riportiamo i relativi orbitali:

WKL

o donation T acceptance Y
- @ Q ®
o donation ar acceptance 8 @



Chimica descrittva

La chimica inorganica descrittiva si occupa di classificare i composti in base alle loro pro-
prieta: la classificazione si basa sulla posizione nella tavola periodica.

LA ViILA
100794 40026
‘H 2 13 % 15 16 17 ZHe
220 A 50,942 —+1+— Standard relative atomnic weight WA WA V.A VILA VILA
g o Symbol
6941 90122 st Atomic number 10a8n zon 14,007 15999 13,998 20179
3 Li .Be 150 —+— Electronegativity B Cc N Ko F Ne
097 150 50"I |ch0 2018 200 250 30 350 420
ot Mt dete
T o
22990 24305 26,982 28,085 2097 3206 25453 39943
.
“Na IZMg 3 4 5 6 7 8 9 10 1 12 BA' I£Sl |5P |Gs ITCI wAr
200 120 n.s V.B V.B vI.B VILB VIIL.B VIIL.B VIIL.B LB B 150 170 210 240 280
39,008 %0078 44,956 47,867 50942 51996 54938 55845 58933 58693 63,546 6538 69723 7261 74922 789N 79,904 83798
. .
K ||l.L.Ca ||[.Sc ||| .Ti N |||.Cr ([ .Mn|{|.Fe |[|.Co |[|..Ni ||[..Cu ||..Zn |||.Ga |||.Ge |||..As |||..Se |||..Br |||.Kr
B5468 8762 88,906 9224 92906 9595 -93 1007 1029 106,42 10787 naas N482 nsn 2175 127.60 126.90 1329
#Rb ||[..SF ||[ .Y [[|..Zr [||.Nb ||[.Mo ||| Te [[.Ru (||.Rh ||[Pd |[,Ag |||.Cd || .In ||[.Sn||.Sb || Te ||| I ||[.Xe
089 099 ne 220 120 130 140 140 140 130 240 150 150 170 180 200 220
13291 13733 17849 18095 1asss 1Ben 19023 19222 195,08 19697 20059 20438 20720 20898 -209 210 -222
.Cs |||..Ba -HFf ||| .Ta |||.W |[|..Re |||..Os ||| .Ir |||..Pt |||.Au |||.Hg ||| .Tl ||[.Pb || .Bi |||.Po ||.At ||..Rn
-223 226,03 26m 262n 26322 26202 270 268 23 280 2 -287 289 -288 -289 =291 293
«Fr |||.Ra «Rf |(|.Db||..Sg (||.Bh [|.Hs |(|.Mt||[.Ds ||[.Rg [||..Cn |[.Nh || . Fl ||[.Mc|]|.Lv (||.Ts |[..O9
ocec 097

Prima di cominciare 1’analisi dei gruppi € meglio introdurre diversi concetti:

Relazione diagonale: similitudine delle proprieta chimico-fisiche esistente tra le seguenti
coppie di elementi diagonalmente adiacenti: Li-Mg, Be-Al, B-Si. La relazione e legata agli
opposti effetti derivanti dal scendere e girare a destra nella tavola periodica.

Effetto della coppia inerte: si intende la tendenza a non reagire dei due elettroni dell'orbitale
s negli elementi pit pesanti di post-transizione. Spiega la maggiore stabilita dein.o. piu bassi
di 2 unita negli elementi piu pesanti (TI*!, Pb*2, Bi*® etc).

Contrazione del blocco d: contrazione di dimensioni che si osserva per gli elementi chimici
che seguono il blocco d (Ga, Ge): questo fenomeno e dovuto al fatto che gli elettroni d sono
meno efficaci nello schermare la carica nucleare rispetto agli elettroni s e p e di conseguenza
gli elettroni esterni sono maggiormente attratti dal nucleo. Si osserva anche nei lantanidi
(contrazione lantanoidea).

Peculiarita del 1° elemento: Il 1° elemento di ogni gruppo presenta spesso caratteristiche
differenti dagli altri.
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|drogeno 1s1

La posizione dell'idrogeno nella tavola periodica € molto discussa: la sua configurazione
elettronica e simile alle configurazioni elettroniche di valenza dei metalli alcalini (ns!) e degli
alogeni (ns’np°), tuttavia 1'idrogeno ha una scarsa somiglianza chimica con questi gruppi.
L'idrogeno e I'elemento pitt abbondante nell'universo e si presenta come tre isotopi:

Idrogeno, 'H Deuterio, 2H o D Trizio,°Ho T

- - - §

AN N\

® 9 5

1 2 3

1 H 1 H 1 H
Quest’elemento puo sia ottenere un elettrone e formare l'idruro, H, sia perdere un elettrone
e formare lo ione idrogeno H*. Come lo ione idruro i suoi composti (BHs, AlH4") sono forti
agenti riducenti e il loro legame e essenzialmente covalente, mentre I'H*, le cui dimensioni
sono molto ridotte, € un forte acido di Lewis. L’idrogeno molecolare Hy, oltre ad essere un
reagente importante nell'idrogenazione di molecole insature, e molto utilizzato come com-
bustibile grazie alla mancanza di sottoprodotti inquinanti e a un alta rapporto energia fornita
/ massa.
I1 composti del deuterio sono sfruttati negli studi in cinetica e come solventi nel'NMR.
Il trizio invece & un elemento radioattivo e viene utilizzato nelle centrali nucleari come fonte
di energia. Gli isotopi dell’idrogeno formano la D20, acqua pesante, e T20, 'acqua superpe-
sante.

Gruppo 1 — Metalli alcalini ns' (Li, Na, K, Rb, Cs, Fr)

I metalli alcalini sono solidi argentei altamente reattivi con bassi punti di fusione, che dimi-
nuiscono con l'aumentare del numero atomico in quanto aumentando il volume il legame
metallico si indebolisce. Ad eccezione del Cs che forma strutture bcc (cubiche a corpo cen-
trato), gli altri metalli formano sali con struttura salgemma fcc (cubiche a facce centrate).
Eccetto il litio, tutti i metalli alcalini sono molto simili nelle loro proprieta, che sono governate
dalla facilita con cui perdono un elettrone che li rende forti agenti riducenti. Reagiscono in
una reazione fortemente esotermica con l'acqua per formare Hz e ossidi (Li20, Na20:z e KO2).
Inoltre si dissolvono in ammoniaca liquida per fornire soluzioni blu che contengono elettroni
solvatati: queste soluzioni sono paramagnetiche. A concentrazioni piu elevate contengono
anche alcalidi M. I cationi di metalli alcalini possono formare complessi con una varieta di
basi di Lewis, come eteri corona o criptandi. La capacita di un criptando dipende dalle di-
mensioni: migliore e la corrispondenza tra metallo e ligando e piu efficacemente comples-
sano.

I criptandi svolgono un ruolo vitale nello studio degli anioni di metalli alcalini: lo ione Na-
si forma dalla reazione del sodio con un criptando attraverso la disproporzione di Na in
[Na(crip)]* ed Na". Bisogna scegliere accuratamente il criptando che, essendo esposto in so-
luzione con Na-, rischia di essere ridotto.
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Gruppo 2 — Metalli alcalino-terrosi ns? (Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Ra)

Gli atomi degli elementi del Gruppo 2 sono piu piccoli degli elementi del Gruppo 1 a causa
della loro maggiore carica nucleare: di conseguenza sono piut densi, hanno energie di ioniz-
zazione piu elevate e pit alti punti di fusione e di ebollizione. Gli elementi del Gruppo 2, ad
eccezione del Be, hanno proprieta chimiche molto simili. Gran parte della loro chimica e go-
vernata dalla loro tendenza a perdere due e che li rende buoni agenti riducenti. Reagiscono
con I’'H20 per generare H2 e Me(OH)2: la solubilita di questi idrossidi aumenta da Mg a Ba,
il Be invece forma ossidi anfoteri.

11 berillio e i suoi composti sono tossici: € nettamente diverso dal resto del gruppo perché
forma principalmente legami covalenti, raramente si trovano ioni Be?".

Gli alogenuri di berillio (BeXz) sono monomerici e lineari in fase gassosa mentre in fase solida
le molecole polimerizzano per formare catene con geometria tetraedrica: il legame a ponte
che si forma e conosciuto come legame a 3 centri e 2 elettroni. Tra i composti del Mg piu
famosi ci sono i reagenti di Grignard (RMgX): essi presentano strutture complesse poiché
costituiti da una varieta di specie in equilibrio e sono largamente utilizzati nella sintesi orga-
nica. Mg e Ca sono utili per l’analisi della durezza delle acque e il Ba € I'unico che forma
perossidi (BaOz).

Gruppo 13 ns?np’ (B, Al, Ga, In, Tl)

Gli elementi di questo gruppo includono un non-metallo (B) e il resto sono tutti metalli. La
chimica del boro & molto differente da quella del resto del gruppo: e 'unico elemento che
forma ossidi acidi (I’alluminio li forma anfoteri) e che forma idruri gassosi instabili: i boroi-
druri sono buoni agenti riducenti.

I trialogenuri del B, BXs, sono acidi di Lewis che, a differenza del diborano (B2Hs) e degli
alogenuri di Al (Al2Xe), si trovano come monomeri. Il B presenta un'ampia varieta di allo-
tropi, molti basati sull'unita Bi2, e forma numerosi cluster, le cui strutture sono determinabili
attraverso le regole di Wade.
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La natura metallica degli elementi nel gruppo 13 aumenta nel gruppo: il n.o € +3 ma il tallio
forma presenta +1 come n.o. piu stabile secondo I

Gruppo 14 ns?np? (C, Si, Ge, Sn, Pb)

I1 gruppo 14 presenta un non-metallo (C) , 2 semimetalli (Si, Ge) e 2 metalli (Sn
e Pb). Nonostante il carbonio si presenta principalmente come 2C esistono altri
due importanti isotopi: 3C, importante per il *CNMR, e “C, radioattivo usato
per datare i reperti storici.

I1 C puo trovarsi sotto diverse forme allotropiche: tra queste c’e la grafite, co-
stituita da piu

strati di C esagonali: un singolo strato bidimensionale & chiamato grafene. Di
recente si e aperto infine lo studio dei fullereni, molecole ‘Cx” aventi forme sfe-
riche (ad esempio il Ceo).
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Un malinteso comune e che il carbonio sia limitato al numero di coordinazione 4: sebbene
sia il NC piu comune sono noti molti esempi in cui il carbonio presenti NC pari 5 o0 a 6, come
in composti contenenti ponti tra gli atomi e in molti composti organometallici.

Gli ossidi del C piu familiari (gas incolori) sono CO, estremamente tossico e importante li-
gando, e CO, che a causa delle sue energie vibrazionali assorbe una quantita significativa di
energia termica agendo come una ‘coperta atmosferica’.

A causa dei deboli legami Me-Me e Me-H rispetto ai legami C-C e C-H il carbonio e I'unico
del suo gruppo che forma lunghe catene.

L'elemento piu abbondante di questo gruppo ¢ il Si che con le sue proprieta semimetalliche
€ un’importante semiconduttore. Esso si presenta quasi esclusivamente in combinazione con
O (ex. SiO, costituente principale del vetro e che in natura si trova in una varieta di forme)
e con F (il legame Si-F & uno dei piu forti della tavola peridioca). Solo alcune molecole di
formula SinH2n+2 son stabili (5iHs), aumentando ‘n” diventano sempre meno stabili. Il Si es-
sendo meno elettronegativo di H e pit1 grande di C e molto piu suscettibile all'attacco da
parte di un Nu: inoltre il LUMO e piu basso e quindi Si e piu elettrofilo.

Gli elementi Ge, Sn e Pb mostrano come n.o. piu stabile +2 (effetto della coppia inerte). Tutti
e tre mostrano alogenuri di formula MXs e MXz. Gli alogenuri piu stabili sono GeXs e PbXo.

Gruppo 15 — Pnictogeni ns?np3 (N, P, As, Sb, Bi)

Il gruppo 15 presenta 2 non-metalli (N, P), 2 semimetalli (As, Sb) e 1 metallo (Bi).

In condizioni normali sono tutti solidi ad eccezione di N che si trova sotto forma di gas inco-
lore Nz2: la forza del triplo legame e responsabile della bassa reattivita.

Oltre all'NHs, utilizzata come solvente non acquoso, N forma diversi idruri come N2Has (idra-
zina), N2Hz (diazina) e HNs (acido azotidrico) e diversi ossidi come NO ed NOz. Questi gas,
spesso rappresentati come NOx, reagiscono con I'acqua formando HNOs, che ha un’immensa
importanza industriale, specialmente nella sintesi del NH«NOs, un sale usato principalmente
come fertilizzante ma che e anche altamente esplosivo.

I1 fosforo presenta molti allotropi, come il P4 bianco, che esiste sia cubico sia esagonale
(quest’ultima e la piti comune): il suo riscaldamento in assenza di aria produce P rosso, un
materiale polimerico. Il P nero e la forma piu stabile, ottenuta riscaldando il P bianco a pres-
sioni elevate. A T elevate infine Ps si dissocia in P-.

O i L
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I1 P viene solitamente clorato o ossigenato per fornire molecole che saranno poi materiali di
partenza per produrre altri composti. Anche As, Sb e il Bi presentano differenti allotropi. La
fosfina, PHs, € un gas altamente velenoso e i suoi punti di fusione e di ebollizione sono molto
pit bassi di quelli di NHs. Fosfine PR3, arsine AsRs e stibine SbR3 sono leganti importanti
nella chimica di coordinazione e nella chimica organometallica.

Tra gli acidi importanti ricordiamo I'acido fosforico, HsPOs, prodotto dal P4Ono.
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Gruppo 16 — Calcogeni ns’np* (O, S, Se, Te, Po)

I1 gruppo 16 presenza 3 non-metalli (O, S, Se), 1 semimetallo (Te) e 1 metallo (Po).

In condizioni normali sono tutti solidi tranne 'O che si trova sotto forma di gas O2. L'ossi-
geno esiste principalmente nella forma diatomica Oz (paramagnetico), essenziale per la re-
spirazione, ma tracce di ozono Os (diamagnetico) si trovano nell'atmosfera. Questa molecola
assorbe le radiazioni UV sotto i 320 nm, proteggendoci dalle radiazioni ad alta energia: tut-
tavia gli NOx producono dei radicali che decompongono 1'0Os in Oz, causando il cosiddetto
buco dell’ozono.

Lo zolfo si trova come solido giallo. Esso presenta tantissimi allotropi, tra cui la forma pit
stabile a 8 atomi di S disposti ad anello. Sopra i 160 °C gli anelli Ss iniziano ad aprirsi for-
mando catene polimeriche: questo rompersi e riformarsi dei legami provoca enormi cambia-
menti di viscosita. A temperature molto elevate si forma Ss e il liquido assume una colora-
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Riguardo gli ossidi dello zolfo I'SOs € fondamentale per la produzione di H250Ox e dell’oleum
H25:07 che viene quindi miscelato con acqua per formare acido solforico.

11 selenio, altamente velenoso, e il tellurio presentano molte forme allotropiche.

I Se € un cattivo conduttore ma diventa un buon conduttore in presenza di luce. Il Te viene
utilizzato in piccole quantita nelle leghe metalliche. Tutti gli isotopi del polonio sono radioat-
tivi, di conseguenza viene usato come fonte di energia.

Gruppo 17 — Alogeni ns2np® (F, , Br, |, At)

I1 gruppo 17 presenza 4 non-metalli (F, Cl, Br e I) e 1 semimetallo (At). La chimica degli
alogeni e governata dalla loro tendenza ad acquisire 1 e, rendendoli, insieme ai loro ossoa-
nioni, ottimi ossidanti, con F2 il pit1 forte e I. moderato. Tutti gli alogeni neutri sono diatomici
e altamente solubili in solventi non polari: F2 € un gas estremamente reattivo, Clz € un gas
giallo, Br2 € un liquido rosso scuro volatile e I> e un solido nero facilmente sublimabile che
produce un vapore viola. Essendo il colore attribuito a trasferimenti di carica esso varia con
la capacita donatrice del solvente. Tutti gli alogeni si combinano con Hz per formare dei gas
che, eccetto HF, sono acidi forti in soluzione acquosa: dissociando HF infatti si forma un
legame a idrogeno tra F-eloione H30* che forma la coppia ionica riducendo la dissociazione.
All'aumentare di [HF] la Ka diminuisce a causa della formazione di un ulteriore legame con
HEF stesso.

Alcune tendenze nelle proprieta fisiche degli alogeni sono evidenti: con 1'aumentare delle
dimensioni e del numero di e le interazioni di London tra le molecole aumentano, infatti F2
e Cl2 sono gas, Br2 € un liquido e I» e un solido. Una strana proprieta di F2 ¢ la sua bassa forza
di legame: e probabile che questo sia una conseguenza delle piccole dimensioni dell'atomo
che fan aumentare la vicinanza degli orbitali di non legame costringendo i 2 atomi ad allon-
tanarsi. Alogeni diversi possono reagire insieme formando gli interalogeni: possono essere
diatomici, come CIF, o poliatomici, come CIFs o IFz. L'effetto della dimensione dell'atomo
centrale influenza NC: I & I'unico elemento in grado di avere NC fino a 7.

Tutti gli isotopi di astato sono radioattivi, rendendo I’elemento poco studiabile.
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Gruppo 18 — Gas nobili ns?np® (He, Ne, Ar, Kr ,Xe, Rd)
Gli elementi del Gruppo 18, solitamente designati come gas
"inerti", non soddisfano pitt questa etichetta: un tempo si rite-
neva che questi elementi fossero totalmente inerti a causa
dell’ottetto completo ma in realta presentano una chimica
molto interessante.

I primi composti chimici contenenti gas nobili da scoprire fu-
rono i clatrati, composti a gabbia in cui si potevano intrappo-
lare gli atomi di gas nobili. Sono stati preparati clatrati conte-
nenti i gas nobili Ar, Kr e Xe ma non sono stati trovati clatrati
per He e Ne perché sono troppo piccoli per essere intrappolati.
I composti XeF2 e XeF4 furono i primi composti covalenti dei gas nobili ad esser stati sinte-
tizzati: XeF: e lineare, con tre coppie solitarie su Xe mentre XeFs & quadrato planare. A questi
2 segul XeFs, con struttura a ottaedro distorto: I'evidenza spettroscopica della fase gassosa di
XeFs indica che la molecola e flussionale e subisce un rapido riarrangiamento da una strut-
tura a un'altra. L'utilizzo di composti dei gas nobili come reagenti in sintesi organica e utile
perché il sottoprodotto e il gas facilmente separabile; per esempio XeFs puo fluorurare selet-
tivamente le posizioni aromatiche negli areni. Gli ossidi XeOs e XeOs sono esplosivi e sono
entrambi potenti agenti ossidanti. La radioattivita del radon rende difficile il suo studio; RnF:
e alcuni altri composti sono stati pero osservati.

Riassunto delle reazioni generiche dei composti per gruppo

MeH — Me* + H- (Elettronegativita H >> Elettronegativita Me)
NMe-H — NMe- + H- (Elettronegativita H ~ Elettronegativita NMe)
H-NMe — H* + NMe" (Elettronegativita H << Elettronegativita NMe)
Me + O2 — MexOy (Li2O, Na202 , KOz, RbO2 e CsO»)

Me - NHs — Me*(NH3) + e

MeCOs + A — MeO + COz (con Ba si forma il perossido BaOz)

Me + 2H20 — Me(OH):2 + Hz (con Mg avviene solo scaldando)

B2Hs + 2Nu- — 2BHsNu (:Nu soft) oppure BH4 + BH2Nuz (:Nu Hard)
NMeXs + LiAlHs — NMeHs + LiAlHs (NMe = Pb non avviene)

H2S04 + SOs — H25:07 — H20 —> 2H2504

X20n + H20 — HXOm (n=1 m=1, n=3 m=2, n=5 m=3, n=7 m=4)

Y2+ X2 — 2YX (Y=H, idracido HX, o Y = altro alogeno, interalogeni XY )
X2+ 20H — XO- + X + H20 (disproporzione in ambiente basico)

Nomenclatura inorganica

La nomenclatura inorganica permette di identificare le sostanze inorganiche mediante un
nome specifico definito a partire dalla formula della sostanza. Riconosciamo 3 sistemi di no-
menclatura:

1. La nomenclatura tradizionale, che usa prefissi e suffissi correlati ai n.o.

2. La nomenclatura IUPAC rende evidenti il numero di atomi mediante 1'uso di prefissi
moltiplicativi.

3. La nomenclatura Stock, che evidenzia solo gli elementi e i loro n.o.
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Ossidi basici Me + Oz = MeyOx

Nomenclatura tradizionale:

Un solo n.o. Ossido di ...nome del metallo....

Due n.o. Minore : Ossido di ...nome del metallo...-0so

Maggiore : Ossido di ...nome del metallo...-ico

Nomenclatura IUPAC:
(prefisso) ossido di (prefisso)...nome del metallo....

Idrossidi MeyO: + H20 — Me(OH).

Nomenclatura tradizionale:

Un solo n.o. Idrossido di ...nome del metallo....

Due n.o. Minore : Idrossido di ...nome del metallo...-0so

Maggiore : Idrossido di ...nome del metallo...-ico

Nomenclatura IUPAC:
(prefisso) idrossido di ...nome del metallo....

Idruri Me + H» —> MeH«

Nomenclatura tradizionale:

Un solo n.o. Idruro di ...nome del metallo....

Due n.o. Minore : Idruro di ...nome del metallo...-0so

Maggiore : Idruro di ...nome del metallo...-ico

Nomenclatura IUPAC:
(prefisso)idruro di ...nome del metallo....

Ossidi acidi NMe + Oz = (NMe)yOx

Nomenclatura tradizionale:

Un solo n.o. Anidride ...nome del non-metallo.... -ica

Due n.o. Minore : Anidride ...nome del non-metallo...-osa

Maggiore : Anidride ...nome del non-metallo...-ica

Quattro n.o. Pit basso Anidride ipo-...nome del non-metallo...-osa
Anidride ...nome del non-metallo...-osa
Anidride ...nome del non-metallo...-ica

Pit1alto Anidride per-...nome del non-metallo...-ica

Nomenclatura IUPAC:
(prefisso)ossido di (prefisso)...nome del non-metallo....

Idracidi H: + Xo = 2HX
Nomenclatura tradizionale:
acido ...nome del metallo....-idrico

Nomenclatura IUPAC:
...nome del non-metallo....-uro di idrogeno
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Calcoli 1n gravimetria

La chimica analitica e la branca della chimica che studia i metodi volti alla determinazione
qualitativa e quantitativa delle specie chimiche contenute in un campione. A tal proposito
questo ramo trova particolare attenzione in laboratorio, in cui vengono effettuate le analisi
dei campioni, tuttavia anche la parte teorica ricopre un ruolo fondamentale nel percorso di
un chimico. Questa sezione quindi si occupa di affrontare tutti i calcoli relativi ai sistemi
prossimi allo stato di equilibrio, come ad esempio i sistemi acido-base o quelli gassosi. In
particolare in questo capitolo andremo a introdurre I’analisi gravimetrica, e assieme a questa
verranno presentati tutti i calcoli circa le masse degli elementi in un composto e la determi-
nazione della loro percentuale in esso.

L’analisi gravimetrica ¢ quella parte della chimica analitica che si occupa di determinare la
composizione di una miscela incognita attraverso operazioni di pesata dei componenti della
miscela o dei loro composti di formula chimica nota. Prima di iniziare & bene classificare 2
tipi di formula, che spesso vengono erroneamente confusi:

Formula minima: indica il rapporto tra gli atomi degli elementi che costituiscono una specie
Formula molecolare: indica il numero di atomi di ogni elemento che costituiscono una specie

Esempio: Ossalato di sodio — NaCO:2 (formula minima) ; Na2C20Os (formula molecolare)

Affrontiamo ora 2 classici esercizi riguardanti la formula minima e le % di ogni elemento:

Determinazioni delle % degli elementi in un composto a partire dalla loro formula minima

1. Moltiplicare la massa molare di ogni atomo per le volte che compare nella formula minima
Esempio: BH3 ---> H=3-1g/mol=3, B=1-10,8g/mol=10,8g
2. Dividere ogni valore per la somma di tutti i valori, moltiplicare per 100 per ottenere la %
% H=100-3/3+10.8)=21.74 %, % B=100v 10.8 /(3 +10.8) =78.26%
3. Controllare che sia corretto il calcolo verificando che la somma delle % sia pari a 100
% H+ % B=21.74 % + 78.26 % =100 %
Determinazione della formula di un composto a partire dalle % dei suoi elementi
1. Dividere tutti i valori di % di ogni atomo nella formula per la loro rispettiva massa molare
Esempio: % H=14.3% , % C=85.7 % --->H=14.3/1=14.3,C=85.7/12=7.15
2. Dividere ogni valore trovato per il valore piu piccolo tra quelli ottenuti.
H=143/7.15=2, C=7.15/7.15=1. La formula minima sara quindi (CHz)n
3. Se I'esercizio fornisce la MM si puo anche risalire alla sua formula molecolare.
Esempio: MM =28 g/mol = MMc +MMH= = (12-n) + (1-2n) -->n=2
Correlazione tra la % di isotopi di un elemento e la sua massa molare
1. Per elementi generici E che presentano 2 isotopi A, B la formula sara la seguente:
MME = (%A - MMa + (100 — %A) - MMg) : 100
2. Per elementi E che presentano n isotopi la formula generica sara la seguente:

n
MM = (Z %E; * MMEi> 1100

i=1
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Un altro aspetto molto utile riguardo le misurazioni delle masse delle sostanze e trattato nelle
leggi ponderali, che studiano le masse delle sostanze coinvolte in una reazione chimica.

1. Legge della conservazione della massa di Lavoisier

La legge di Lavoisier afferma che nel corso di una reazione chimica la somma delle masse
dei reagenti e pari alla somma delle masse dei prodotti. In altre parole la materia non si crea
e né si distrugge. Una diretta conseguenza della legge di Lavoisier e che le equazioni chimi-
che devono essere bilanciate.

2. Legge della proporzioni definite di Proust

La legge di Proust afferma che in un composto chimico gli elementi che lo costituiscono sono
sempre presenti in rapporto in massa definiti e costanti. L’introduzione della legge di Proust
ha permesso di studiare la stechiometria, definendo reagente limitante e reagente in eccesso.

3. Legge della proporzioni multiple di Dalton

La legge di Dalton afferma che quando un elemento si combina con la stessa massa di un
secondo elemento per formare composti diversi, le masse del primo elemento stanno tra loro
in rapporti esprimibili come numeri interi e piccoli. Dalton intui quindi che la materia fosse
composta da atomi.

Da un punto di vista pratico l'utilizzo delle masse atomiche espresse in grammi non e molto
agevole e diventa necessario quindi trovare un collegamento tra il microscopico e il macro-
scopico. A tal proposito e stato introdotto il concetto di mole, ovvero per definizione la quan-
tita di particelle contenute in 12 grammi di 1?C, o in alternativa la quantita di sostanza conte-
nuta in un numero di avogadro di particelle.

Ovviamente il numero di avogadro non € un numero ‘estratto dal cappello’: infatti equivale
all'inverso dell’unita di massa atomica

Na=1/(1,66 - 10%**) = 6.02 - 10?* mol™

Non verra approfondito il concetto sulla mole perché ritengo sia uno dei prerequisiti richie-
sti per poter studiare questo libro.



Calcoli sulle soluzzom

In questo capitolo andremo a trattare le soluzioni, e tutti i calcoli relativi alla loro prepara-
zione. Si definisce soluzione una miscela omogenea in cui una o pilt sostanza sono contenute
in una fase liquida o solida. Le soluzioni presentano quindi in ogni punto le stesse proprieta
chimiche e fisiche. Nell’ambito delle soluzioni riconosciamo 2 principali componenti:

Il soluto, ovvero la sostanza presente in quantita minore
Il solvente, ovvero la sostanza presente in quantita maggiore

Quando il soluto e il solvente si trovano in stati di aggregazione differenti (es. solido e li-
quido) si parla di solubilita, quando il soluto e il solvente sono nello stesso stato di aggrega-
zione (es. liquido) si parla invece di miscibilita. La misura della quantita di soluto rispetto
alla quantita di soluzione ¢ detta concentrazione e viene misurata sia tramite unita fisiche
sia unita chimiche:

Grandezza Descrizione Formula
C % (m/m) Grammi di soluto in 100 g di soluzione Misoluto / Msoluzione * 100
C % (m/V) Grammi di soluto in 100 mL di soluzione Msoluto / Vsoluzione ¥ 100
C% (V/V) Millilitri di soluto in 100 mL di soluzione Visoluto / Vsoluzione * 100
C ppm Rapporto tra 2 quantita moltiplicato per 10% | mgoluto / Mscluzione * 108 (V/V)
n°® di moli di soluto in 1 L di soluzione Dsoluto / Visoluzione
n° di moli di soluto in 1 kg di solvente Dsoluto / Misolvente
n® di equivalenti di soluto in 1 L di soluzione M*Z
n° di moli di soluto sul n°® di moli totali Dsoluto / Ntotali

I calcoli soprastanti solo molto utili per la preparazione delle soluzioni per pesata, tuttavia
non risultano utili nel calcolo delle preparazioni di soluzioni per diluizione. Quando si di-
luisce una soluzione le moli di soluto contenute prima e dopo 1’operazione sono le stesse.
Di conseguenza, sapendo che il numero di moli & pari al prodotto tra molarita e volume (n =
M * V) si ricava subito 1’equazione fondamentale delle diluizioni:

Miniziale * Viniziale = Mfinale © Vfinale

A volte risulta comodo utilizzare il fattore di diluizione FD, espresso come il rapporto
tra il volume della soluzione iniziale e quella finale (o, in maniera analoga, al rapporto
tra la molarita iniziale e finale).

Fare calcoli sulle soluzioni e molto importante, quindi consiglio a tutti di consolidare
questa pratica facendo molti esercizi.

Soluzioy

- Solvente

Soluto
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Calcoli stechiometrici 1 ()

In questo capitolo andremo a trattare i calcoli stechiometrici, ovvero andremo a calcolare,
partendo da una data reazione e da moli di reagenti note, tutte le quantita dei prodotti for-
mati e di eventuali reagenti in eccesso.

La stechiometria e quella branca della chimica che studia i rapporti tra le quantita delle so-
stanze in una reazione chimica. Il calcolo stechiometrico permette quindi di determinare le
quantita di reagenti e prodotti coinvolti in una reazione chimica. In base alla costante di equi-
librio, possiamo riconoscere 2 tipi di reazioni:

Reazioni complete (K > 10%): le quantita si determinano attraverso i calcoli stechiometrici

Reazioni d’equilibrio (K < 10%): le quantita si determinano con le Kequitibrio (Cap 12 - 19)

I1 procedimento generale per 1'esecuzione dei calcoli si puo ricondurre alla tabella INRAF:
Reazione generica: oA + B -->yC + 06D

I Moli iniziali n m 0 0

NR | Numero di reazione I/a I/B NR < NR <

A Differenza (Delta) | -NR-a | -NR-B | +NR-y | +NR-$

F Moli finali I+A I+A I+A I+A

Spieghiamo brevemente questa tabella:

Nella prima riga riportiamo tutte le moli iniziali dei reagenti (quelli dei prodotti, se non
viene specificato nell’esercizio, sono pari a 1). Si riportano le moli e non le masse (a parita di
coefficiente stechiometrico, 1 mole di un reagente reagisce con 1 mole dell’altro reagente).

Nella seconda riga riportiamo il numero di reazione, espresso come il rapporto tra le moli
iniziali e i coefficienti stechiometrici. Se le quantita non sono stechiometriche (NR differenti)
si introduce il concetto di reagente limitante, ovvero il reagente che si & consumato comple-
tamente a fine reazione (NR piu piccolo). Della seconda riga si prende tra tutti I'NR piu pic-
colo e si prosegue con quello.

Nella terza riga troviamo il ‘delta’, che rappresenta le moli consumate e prodotte per ogni
specie chimica coinvolta nella reazione. Per determinarlo si moltiplica 'NR con il coefficiente
stechiometrico. Notare che per il reagente limitante il delta coincide con le moli iniziali

L’ultima riga riporta le moli finali delle varie specie, ed & espresso come la somma delle moli
iniziali e il delta. Possiamo concludere facendo alcune considerazioni:

1) Nel reagente limitante, I =-A. Infatti la sua quantita finale e paria 0

2) Le moli finali sono maggiori per i composti che presentano alti coefficienti stechiometrici
3) Nelle reazioni chimiche e sempre valida la legge di Lavoisier, a volte puo servire!



Calcoli 1n elettrochimica 1 1

L’elettrochimica e la parte della chimica che si occupa dei processi che coinvolgono il
trasferimento di elettroni tramite un circuito esterno, e non per scambio diretto come per
le reazioni redox. Le reazioni redox avvengono nelle celle elettrochimiche, ovvero dei
dispositivi costituito dall’elettrolita, ovvero la soluzione contenente ioni o molecole con
buona conducibilita elettrica, e anodo e catodo, ovvero i 2 elettrodi immersi nella solu-
zione elettrolitica che consentono alla corrente di passare da un punto all'altro. La rea-
zione di riduzione avra luogo al catodo, quella di ossidazione avra luogo all’anodo. In
base al tipo di processo possiamo trovare 2 tipi di celle elettrochimiche:

Processo elettrochimico : Cella galvanica : Cella elettrolitica

Voltmeter -

~ e'
e- e- h h
<=

Salt Bridge
Salt Bridge
| | {
e e
Zinc Strip Zinc Strip
(Anode) 45 | = Copper Strip (Cathode}) 5, | = Copper Strip
WIS - <———(Cathode) = - [~ (Anode)
Cu Zn
Znso, In* Cuso, ZnsS0O,
Anioni — Anodo (-) (E° minore) Anioni —> Anodo (+) (E° maggiore)
Cationi —> Catodo (+) (E° maggiore) Cationi —> Catodo (-) (E° minore)

| processi elettrochimici

I processi elettrochimici sfruttano le reazioni redox spontanee (AG < 0) per produrre
energia elettrica. Una cella o un elettrodo vengono spesso mostrati attraverso una rap-
presentazione convenzionale:

Elettrodo di 1° tipo: M™ (g + ne- — M) Rappresentazione: M) | M

Elettrodo di 2° tipo: MXs) + n® — M) + X™ Rappresentazione: M), MXs) | X™ (aq)
Elettrodo di 3° tipo: M™@q) + € — M™*@q) Rappresentazione: Pti) | M™@q) , M™ (@aq)
Cella galvanica: Cu* + Zn) — Cugs) + Zn?* Rappresentazione: Zn | Zn*| |Cu*| Cu

L’energia elettrica prodotta dalla cella viene espressa dalla forza elettromotrice f.e.m.,
ovvero il rapporto tra il lavoro compiuto per muovere le cariche tra i 2 elettrodi e l'unita
di carica spostata. La fem non coincide con la differenza di potenziale AV, dal momento
che il generatore elettrico del circuito comporta una resistenza che riduce la tensione:

AV = fem — I - Rinterna
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La AV di una pila dipende dalla temperatura e dalle concentrazioni delle soluzioni in
essa presenti. Quando le condizioni operative non sono quelle standard (T =25°C e con-
centrazioni 1 M) si fa uso di un’equazione, nota come equazione di Nernst, che tiene
conto di entrambe queste variabili. L’equazione di Nernst si ricava da 2 equazioni fon-
damentali della termodinamica (che dimostreremo nella sezione di chimica fisica):

AG=AG® +RT In (Q) } Equazione

RT
. AE=AE°+— 1 r
AG=-Wma=q-AE=n-F-AE di Nernst nF ()

in cui Qc e il quoziente di reazione e AE = Ecatodo - Eanodo

Dalle 3 equazioni sovrastanti si puo facilmente ricavare la relazione tra AG®, Keq e AE®:

AG=-ZF-AE® AG°=-RTIn(Keg) 3. Keq= e FAEYRT)

Processi elettrolitici

I processi elettrolitici sfruttano 1’energia per far avvenire reazioni redox non spontanee
(AGeella > 0). In questo caso il catodo e il polo negativo (avendo il potenziale di riduzione
minore), mentre I’anodo ¢ il polo positivo.

Uno studio sistematico sull'elettrolisi fu compiuto da Michael Faraday, che enuncio due
leggi fondamentali per I'elettrolisi:

1. La quantita di specie prodotte dall’elettrolisi e direttamente proporzionale alla carica
fornita.

2. A parita di carica, la quantita dei diversi elementi ottenuti e proporzionale ai loro pesi
equivalenti.

Queste 2 leggi permisero di scrivere un’equazione quantitativa della massa prodotta
dall’elettrolisi:

q=I-t Equazione MMt
. m =
q=nmoli - Z - F di Faraday ZF



Calcoli n
spettrofotometria

L'analisi spettrometrica, o spettrofotometrica, consiste nella misurazione dell’intensita
delle radiazioni elettromagnetiche con lo scopo di fornire informazioni sia qualitative

che quantitative dell’analita in esame:

La lunghezza d'onda delle radiazioni emesse o assorbite sono caratteristiche delle varie
sostanze: cio consente di effettuare analisi qualitative — Capitolo di laboratorio.

L'intensita delle radiazioni emesse o assorbite dipendono dalla quantita di sostanza: cio
consente di effettuare analisi quantitative — Questo capitolo.

Le determinazioni quantitative sono basate sul fatto che I'assorbimento dipende dalla
concentrazione. Nella spettroscopia UV-Vis si utilizzano principalmente 2 grandezze

misurate strumentalmente:

1. Trasmittanza: rapporto tra le intensita del raggio uscente ed entrante

T=1/Io

Essendo sempre Io > I la trasmittanza assume valori compresi tra0O e 1.

2. Assorbanza: e I'opposto del logaritmo (in base 10) della trasmittanza:

A =-log (T)

/, I

=,

A partire da queste grandezze si pu0 cominciare a studiare la relazione quantitativa tra
I'intensita della radiazione e la concentrazione del campione.

Legge dell’assorbimento di Lambert-Beer

Prendendo in considerazione una cella, contenente una
sostanza in soluzione, attraversata da un raggio di luce
monocromatica, si dimostra sperimentalmente che:

Legge di Lambert-Beer A=e-b-C

A = Assorbanza della soluzione

¢ = Coefficiente di assorbimento molare (L/(mol®cm))
b = Cammino ottico (cm) (lunghezza della cella)

C = Concentrazione molare della soluzione (mol/L)

Questa proporzionalita diretta tra A e C permette di ef-
fettuare analisi quantitative sui campioni, come analisi
di miscele (Amiscela sara data dalla somma delle Acompo-
nenti), titolazioni spettrofotometriche, che approfondi-
remo nei prossimi capitoli, e anche analisi cinetiche, mi-
surando la variazione di assorbanza nel tempo.

Absorbance —p

Linear Range P2

Concentration =9
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Deviazioni alla Legge di Lambert-Beer

Al crescere della concentrazione del soluto si verificano deviazioni notevoli con conse-
guente scarsa attendibilita del dato analitico. Circa le cause che provocano queste devia-
zioni, l'ipotesi piu corretta e quella che all'aumentare della concentrazione aumenta il
numero di particelle in soluzione ed aumenta anche il numero di urti fra queste; le forze
interioniche e/o intermolecolari aumentano e possono formarsi molecole o aggregati di
particelle piu complesse, diverse per struttura da quelle in esame, per cui si potra avere
uno spostamento del massimo di assorbimento. Ad esempio, se una sostanza colorata si
trova in soluzione allo stato di parziale dissociazione, e ponendo che tale dissociazione
possa divenire completa per forti diluizioni, la legge di Lambert-Beer risultera valida
solo in queste ultime condizioni. Per questo motivo, le condizioni di lavoro usuali pre-
vedono che le soluzioni siano sempre diluite al massimo, compatibilmente con la sen-
sibilita dello strumento, per avere di valori accettabili di assorbanza.

E' da ricordare anche che all'aumentare della concentrazione si ha un aumento dell'in-
dice di rifrazione e quindi una maggior dispersione del raggio nell'attraversare la solu-
zione stessa.

Un altra condizione di validita della legge di Lambert-Beer e che le radiazioni luminose
che devono attraversare la soluzione in esame siano monocromatiche. In realta le radia-
zioni impiegate non sono mai rigorosamente monocromatiche a causa, soprattutto, di
difficolta strumentali. E' comunque sufficiente, per ottenere risultati corretti, che la
banda continua di radiazioni, centrata attorno ad un valore nominale, sia la pitu ristretta
possibile.

In certi casi si osservano, inoltre, deviazioni dovute all'instaurarsi di un equilibrio chi-
mico sensibile al pH e al tipo di solvente.

Positive deviation
Ideal condition

Negative deviation

Absorbance

Concentration
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E” molto frequente in chimica il caso in cui le reazioni non procedono fino a completa
trasformazione dei reagenti in prodotti: queste reazioni son dette reazioni di equilibrio.
L’equilibrio che si raggiunge € un equilibrio dinamico, ovvero uno stato in cui:

velocita reagenti — prodotti = velocita prodotti — reagenti

Da questo segue che le concentrazioni sono costanti nel tempo.

Ognuna di queste reazioni possiede una diversa resa, ovvero il rapporto tra la quantita
di prodotto ottenuto e la quantita di prodotto che si otterrebbe ottenuto se la reazione
fosse completa. In formula:

Resa % = (nottenute/nteoriche) - 100

La resa della reazione dipende dalla costante di equilibrio Keq. Data una generica rea-
zione avremo:

aA+bBa2cC+dD Keq = (atc)*(aa)? /(axa)(cww)® a = attivita=vy - C/Co

L’attivita chimica a € un coefficiente numerico adimensionale con cui si esprime 1'in-
fluenza di ogni sostanza sull’equilibrio. Nel caso di liquidi o solidi puri a =1 e quindi
non compaiono nella costante. Il coefficiente di attivita y e un fattore correttivo che tiene
conto del discostamento dall’idealita. Questo puo essere determinato attraverso la legge
di Debye-Huckel, che mette in relazione vy di un elettrolita binario con diversi parametri
determinati sperimentalmente. In particolare avremo che:

A-zy -z \/T - A e B sono 2 costanti - I ela forzaionica
1+B-d- \/T - z le cariche dei 2 ioni - d e il diametro degli ioni

—logys =

La forza ionica I indica la quantita di ioni presenti in una soluzione e verra approfondita
nel capitolo sulla solubilita. Nelle soluzioni reali la forza elettrostatica tra gli ioni e ele-
vata, di conseguenza gli ioni interagiscono tra di loro, risultando meno liberi e parteci-
pando solo in parte alle reazioni in soluzione.

A concentrazioni sufficientemente diluite tuttavia y tende a 1 e le soluzioni si possono
considerare ideali. La Keqdi conseguenza riportera solo C/Co al posto delle attivita. Es-
sendo Co pari a 1 M (se gas po = 1 bar) si possono rimuovere dall’espressione. (NB: la
costante di equilibrio e adimensionale).

Il verso delle reazioni e Il principio di Le Chatelier

Si puo usare la Keq per prevedere in quale direzione procedera una reazione per ogni
data concentrazione iniziale di reagenti e prodotti. Definiamo quindi il quoziente di rea-
zione Q come:

c]¢[D]¢
aA+bB 2 cC+dD Qzﬁ
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Le concentrazioni sono quelle riferite al sistema preso in esame. Conoscendo il quoziente
di reazione e la costante di equilibrio possiamo prevedere il verso della trasformazione:
infatti il mio sistema dovra mutare le concentrazione fino ad ottenere Q = Keq.

° Q>KquR<—P .Q<KquR—>P °Q=Keq:All’equi1ibrio

I fattori che influenzano 1’equilibrio chimico sono la concentrazione dei reagenti e dei
prodotti, la pressione e la temperatura, anche se tra questi 3 solo la temperatura puo far
variare il valore di Keq (come vedremo nei capitoli di chimica fisica).

Secondo il principio di Le Chatelier qualunque alterazione a questi 3 fattori provoca una
reazione, da parte del sistema, tendente ad annullarne gli effetti. Analizziamo quindi un
effetto alla volta:

1. Variazione di concentrazioni

Aggiunta di un reagente: spostamento della reazione verso i prodotti
Aggiunta di un prodotto: spostamento della reazione verso i reagenti

2. Variazione di temperatura

Reazioni esotermiche: producono calore, abbassando la T sposto verso i prodotti
Reazioni endotermiche: assorbono calore, aumentando la T sposto verso i prodotti
Reazioni atermiche: non scambiano calore, variando la T ’equilibrio non si sposta

3. Variazione di pressione

Reazioni disordinanti: si hanno pilt ngas, abbassando la p sposto verso i prodotti
Reazioni ordinanti: si hanno meno ngas, aumentando la p sposto verso i prodotti
Reazioni senza variazione: non variano ngas, variando la p ’equilibrio non si sposta

Riportiamo quindi una tabella riassuntiva di come spostare la reazione verso i reagenti
o verso i prodotti:

Spostamento a destra — Spostamento a sinistra <+
Aggiunta di reagenti Aggiunta di prodotti
Diminuzione di temperatura se AH <0 Aumento di temperatura se AH <0
Aumento di temperatura se AH >0 Diminuzione di temperatura se AH > 0
Diminuzione di pressione se An gas > 0 Aumento di pressione se An gas > 0
Aumento di pressione se An gas < 0 Diminuzione di pressione se An gas < 0




I’equilibrio gassoso

Buona parte delle reazioni chimiche coinvolgono specie chimiche in fase gassosa: questi
tipi di equilibri vengono definiti equilibri gassosi. Nella Keq di queste reazioni non com-
paiono piu le concentrazioni molari delle specie ma compaiono le pressioni parziali dei
vari componenti. Si parla quindi di Ky e non piu di K.
K, = [P _ (Pc/RD(Pp/RD)? _ Pc°Pp°
~ [A1°[BYY  (Pa/RT)*(P5/RT)” ~ P4°Pg”
I_r_l

Ki=Kc*RT)A (An=c+d—a—Dh) Kop

1 yc+d-a-b
aAg +bBy 2 cCyg + dDy * (T

Esiste infine un altro modo per esprimere la Keq , ovvero utilizzando le frazioni molari:

_ Pc¢Pp? _ (Prot Xc) € (Peot Xp)* _ Xc€ Xp?

o ct+d-a-b
alg +bBy 2 cCy +dDy Ky =g 5 = " (ProrXa)?  Xatxg? )
\_'_l
Ky =Kx*PA (An=c+d—a—Db) Kx

Uguagliando infine i valori di Kp ottenuti in precedenza si ottiene la relazione tra K. e Kx

Risoluzione generale degli esercizi sugli equilibri

In questo paragrafo mostreremo 2 tipologie di esercizi comuni per risolvere gli esercizi
sugli equilibri. Quasi tutti gli esercizi richiedono l'utilizzo della tabella IAF, ma nelle
condizioni iniziali si riportano le concentrazioni (mol/L) o le pressioni (bar).

aA + BB 2 yC + 8D

Reazione generica

I Situazione iniziale Ca (pa) Ch (pv) 0 0
A Differenza (Delta) -a*x Bex +xey +x°d
F Situazione finale I+A I+A I+A I+A

Determinazione delle concentrazioni all’equilibrio a partire dalla Keq
Date le Ciniziaii dei reagenti determinare le concentrazioni all’equilibrio sapendo la Keg

1. Si riportano i valori delle concentrazioni iniziali nella tabella IAF e si completa la ta-
bella. Le concentrazioni all’equilibrio dei reagenti sono pari a (Ci — yx), quelle dei pro-
dotti invece sono yx (dove vy e il coefficiente stechiometrice di ogni specie)

2. Inserisco le espressioni ottenute nella costante di equilibrio (con gli esponenti!)

3. Risolvol’equazione e determino I'incognita x. Se I’equazione risulta troppo complessa
si puo ricorrere ad approssimazioni (se Keq >>1 0 Ci >>1 si puo trascurare yx in (Ci — yx)).
4. Sostituisco x in (Ci — yx) e yx e trovo quindi le molarita delle specie all’equilibrio.

5. Verifico le approssimazioni (Ci — yx deve essere pressoché identico a Ci)
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Determinazione della costante di equilibrio a partire dalle concentrazioni iniziali

Date le piniziali dei reagenti bar e pfinale totale, determinare la Keq

1. Si riportano i valori delle pressioni iniziali nella tabella IAF e si completa la tabella. Le
pressioni all’equilibrio dei reagenti sono (pi — yx), quelle dei prodotti invece sono yx.

2. Eguaglio il valore di prinate totale alla somma delle espressioni finali ottenute e risolvo.
3. Sostituisco x in (pi — yx) e yx e trovo quindi le pressioni delle specie all’equilibrio.

4. Inserisco i valori ottenuti nella costante di equilibrio, stando attento agli esponenti!

5. Risolvo il calcolo e trovo il valore della costante di equilibrio.

Grado di dissociazione

Negli equilibri, per rappresentare la conversione della reazione, si introduce il grado di
dissociazione «, ovvero il rapporto tra numero di moli dissociate e moli iniziali.

Reazione generica A 2 B
I Situazione inizial Pa 0
A Differenza (Delt: -X +x
F ituazione finale pa(l—a) pa*a

E’ facile notare che si puo introdurre « nella tabella a partire dalle seguenti espressioni:

__mndissociate _ x % _
=——=— _ | aFpa=x

a T
n iniziali pa
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In questo capitolo andremo ad analizzare tutti i tipi di calcoli inerenti a sistemi acido/base:
per completezza, verranno riportati, per la determinazione di [H*], sia il metodo di risolu-
zione ‘analitico’, frutto di alcuni bilanci, sia il metodo di risoluzione ‘approssimato’, ottenuto
mediante alcune approssimazioni.

Nel seguente capitolo si fara utilizzo di alcune formule basilari, tra cui le piti importanti:

PH Bo 10g([H+]) [H+] . [OH'] =Kw Ka- Kb,coniugata = Kw

Per alleggerire la trattazione di ogni sistema ci limiteremo a spiegare come impostare i si-
stemi con tutti i bilanci, lasciando le dimostrazioni delle formule al lettore:

Sistema di equazioni nei sistemi acido-base

1. Imposto tutti i bilanci di materia degli acidi (esempio: [HA]in = [A]eq + [HA]eq)

2. Scrivo le espressioni di tutte le costanti di equilibrio (Kw, ka, kb)

3. Imposto tutti i bilanci di carica ([H*] = [A"] + [OH])

4. Dopo aver ottenuto un sistema a n equazioni in n incognite posso determinare [H*]

1. Acido forte HA — H* + A

In questo sistema devo considerare I'autoprotolisi dell’H20 e la ionizzazione di HA
[H*] = Cua + Kw/[H*] (Metodo analitico, utilizzo quando Ciia < 10° M)

[H*] = Cua (Metodo approssimato, utilizzo quando Cra > 10° M)

2. Acido forte + Acido forte HA - H* + A-, KX > H* + X

In questo sistema posso considerare le ionizzazioni dei 2 acidi indipendenti I'una dall’altra,
essendo entrambi acidi forti. Di conseguenza si ottiene che:

[H*] =[H]a + [H']s NB: Solitamente i volumi si considerano additivi Viin = V1 + V2

3. Acido debole monoprotico HA 2 H* + A-

In questo sistema devo considerare 1’autoprotolisi dell’H20 e la parziale ionizzazione di HA

[H*? + Kua[H*] - KuaCua =0 (Metodo analitico)
[H] =/ KyaCha (Metodo approssimato, utilizzo quando Cra > 10° M)

4. Acido debole poliprotico H,A 2 H* + HA- 2 Ht + A2

Questo sistema e uno dei pitt complessi a livello analitico, quindi ometteremo la formula (a
titolo informativo: € un equazione di 5° grado). Le approssimazioni che possiamo compiere
sono 2, trascurare la dissociazione di HA- in A? e trascurare la dissociazione dell’H20.

[H*)? + Kiza[H*] - Ki2aCra =0 (Metodo approssimato, considero solo la 1° reazione)

[H] =/ Ky24Cria (Metodo approssimato, trascuro I’autoprotolisi di H2O)
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5. Acido forte + Acido debole HA — H* + A-,HX 2 H* + X

In questo sistema posso effettuare un’approssimazione (quasi) sempre valida: si considera
unicamente la dissociazione dell’acido forte, perché la dissociazione dell’acido debole viene
nettamente diminuita dalla presenza dell’acido forte, risultando quindi trascurabile.

[H]? + Kua[H'] - KnaCra =0 (Metodo approssimato, trascuro la presenza di HX)
[H] =/ KyaCha (Metodo approssimato, utilizzo quando Cua > 10° M)

6. Acido debole + Acido debole HA 2 H* + A- HX2 H* + X

In questo sistema devo considerare entrambe le dissociazioni, insieme a quella dell’H20:

+] = KuaCha KyxChyx K_w .
(7] Kun + 11 T Key + 167 T 114 (Metodo analitico)
[H'] =V KuaCha + KuxCux (Metodo approssimato, utilizzo quando KuaCra > Kw)

7. Acido forte + Base forte HA + B — A-+ BH*

In questo sistema sara la specie in eccesso a determinare il pH della soluzione finale. In par-
ticolare si trovano le moli in eccesso con i calcoli stechiometrici e poi si tratta I’eccesso come
nel caso 1. Nel caso in cui le quantita siano stechiometriche, il pH sara neutro.

8. Acido forte + Base debole HA + B — A-+ BH*

Come nel sistema precedente, anche in questo sistema sara la specie in eccesso a determinare
il pH della soluzione finale. Tuttavia riconosciamo 3 casi differenti:

1. HX in eccesso rispetto a Baebole — [H*] = (VuxCrx — VBCs) / (Vix + VB)

2. HX e Bdebole stechiometrici — [H'] = /I;—‘: [BH*]

+
3. HX in eccesso rispetto a Bdebole — [H*] = KV,:,,U;:] ]

9. Idrolisi salina catione BH* + H.0 2 H3:0* + B

In questo sistema tratto BH* come un acido debole (specie coniugata di una base debole B)

[HP?+ I;—: [H] - I;’{_‘:CHA =0 (Metodo analitico)
[H]= /11((_: Cha (Metodo approssimato, utilizzo quando Cra > 10° M)

10. Idrolisi salina catione e anione BH* + H.0 2 H30* + B, A- + H,0 2 HA + OH-

In questo sistema la trattazione ¢ valida per ioni che provengono da sali di stechiometria n:n
e inoltre essi devono avere forza simile, in questo modo posso semplificare le concentrazioni
assumendo [A] =[BH"] e [B] =[HA] ed esplicitando [H*]:

Kw Ka
Kb

[H] = (Metodo analitico)

11. Idrolisi salina anfoteri HA- + H,0 2 A% + H30* , HA- + H,0 2 H,A + OH-

[H*] =VKal Ka2 (Metodo analitico)

12. Soluzione tampone

Le soluzioni tampone sono soluzioni formate da una coppia coniugata HA/A- (o B/BH") e
mantengono invariato il pH all’aggiunta di acidi o basi forti. L’equazione utilizzata per la
determinazione del pH di una soluzione tampone ¢ I'equazione di Handerson

pH = pKa +log ([A]/ [HA])




Equilibr1 di solubilita 1 4

Una classe di equilibri ionici che non e stata trattata nei capitoli precedenti comprende
gli equilibri di solubilita. Questi vengono trattati separatamente in quanto equilibri ete-
rogenei, ovvero equilibri in cui si hanno differenti fasi tra le specie chimiche coinvolte:
un sale (solido) e una soluzione dei suoi ioni (studieremo solo soluzioni acquose).

Gli elettroliti deboli e il prodotto di solubilita
Gli elettroliti vengono suddivisi in 2 categorie:

Elettroliti forti: si dissociano completamente AX(s) — A*@qg + X(ag)
Elettroliti deboli: si dissociano parzialmente AXs) 2 Afag + X(aq)

In questo capitolo tratteremo gli elettroliti deboli, essendo loro coinvolti in un reazione
equilibrio. Immaginiamo di porre una certa quantita di un sale poco solubile in un de-
terminato volume di acqua. La concentrazione che il sale raggiunge quando si stabilisce
I'equilibrio con la sostanza allo stato puro rappresenta la solubilita di quel sale. La so-
lubilita di una determinata sostanza in un dato solvente rappresenta la concentrazione
massima (mol/L) che la sostanza raggiunge quando disciolta in esso. Dato un generico
sale poco solubile possiamo riconoscere il suo prodotto di solubilita Kps come:

AnXm(s) = nAm+(aq) + mX“'(aq) KPS = [Am+]n . [Xn-]m
Riconosciamo quindi 3 casi, in base al mio quoziente di reazione Qps:

Qps > Kps : 1a soluzione e soprasatura, precipitera un po' di solido fino a Qps = Kps

Qps =Kps : 1a soluzione e satura (all’equilibrio); la presenza di corpo di fondo € condizione
sufficiente (ma non e necessario, potrebbe anche essere satura senza avere solido).

Qps < Kps : la soluzione e insatura, il sistema raggiunge 1’equilibrio solo mettendo sale.

Effetto sale

La presenza di ioni spettatori influisce sulla solubilita delle specie: secondo I'effetto sale
si ha un aumento della solubilita di un sale poco solubile quando gli viene aggiunto un
eccesso di elettrolita. Questo aumento e dato dal fatto che l'elettrolita provoca un au-
mento della forza ionica della soluzione che diminuisce i coefficienti di attivita e au-
menta quindi le concentrazioni delle specie.

Risoluzione di esercizi comuni

Riporteremo qui i 5 casi pitt comuni di esercizi riguardanti gli equilibri di solubilita

1. Determinazione della solubilita dalla Ks (e viceversa)

Questo tipo di esercizio e il pitt comune, e il pit1 semplice. Riportiamo qui i 3 esempi pit
comuni, a partire da questi poi la risoluzione degli altri casi e immediata.

Caso 1:1 AXie 2 Atag+ X Kps=[A*]-[X]=s-s5=52 Kps =2
Caso 1:2 AXas) 2 A% g+ 2X (aq) Kps =[A%] - [X]*=s - (25)? =45s° Kps =4s?
Caso 1:3  AXss) 2 A3 aq+ 3X g Kps =[A3%] - [X]®=s - (3s)3=27s* Kps =27s*
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2. Sale solubile e sale insolubile con ione in comune — Effetto dello ione comune

L’effetto dello ione comune sancisce che l'aggiunta di uno ione in comune ad una solu-
zione contenente un sale poco solubile provoca la diminuzione della solubilita del sale.
Ad esempio 'aggiunta di NaCl ad una soluzione di AgCl ne diminuirebbe la solubilita.
L’effetto dello ione comune si spiega facilmente ricorrendo al principio di Le Chatelier,
secondo cui aggiungendo un prodotto porto la reazione verso la formazione dei rea-
genti. In generale quindi I’aggiunta di X" ad una soluzione di un sale AnXm provoca:

KpS — [Am+]n . [Xn-]m = (n.s)n (m-s + [Xn']aggiunto)m

Solitamente m ® s <<< [X™]aggiunto, di conseguenza 1'espressione diventa:

KpS = (n's)“ ([Xn']aggiunto)m

3. Sali solubili che formano 1 sale insolubile — Es: NaCl + AgNOs — AgCl + NaNO:s

Il primo passaggio e calcolare stechiometricamente le concentrazioni degli ioni del sale
insolubile dopo il mescolamento. A questo punto:

- Se il loro prodotto € minore della Ks allora le concentrazioni rimangono tali

- Se il loro prodotto e pari alla Ks allora il sale si solubilizza normalmente (come nel 1)

- Se il loro prodotto e maggiore della Ks allora ipotizzo completa la precipitazione, uso
la tabella INRAF e vedo lo ione in eccesso. A questo punto I’eccesso sara lo ‘ione comune’
e si risolve come nel 2.

4. Sali solubili che formano 2 sali insolubili
Riconosciamo 2 casi particolari di questo esercizio:

Caso 1: Sali insolubili con tutti gli ioni diversi (Ag2SO4 + BaCla — BaSOs + 2AgCl)
Non avendo ioni in comune, si fa come nel punto 3, studiando separatamente i 2 Sali.

Caso 2: Sali insolubili con 1 ione in comune (BaCOs e SrCOs)
Impostando [Ba?] = x e [Sr?*] =y possiamo scrivere il seguente sistema di 2 equazioni in
2 incognite:
K.
Ks1 = [Ba**] [CO3*] Ka=x*(x+y) X= \/ﬁ [Ba2]=x [Sri¥*] =y
’ > K. >
K> = [$*7] [COs”] Ko=y*(x+y) Y= e [COs]=x+y

5. Precipitazioni frazionate — Es: Ba*, Sr?*, Ca* + S*, COs* o OH-

La precipitazione frazionata e una tecnica di separazione gravimetrica basata sulla di-
versa solubilita dei sali di alcuni ioni metallici da separare nella soluzione. I reattivi pre-
cipitanti pit utilizzati sono 5, COs> 0 OH". Solitamente un esercizio sulle precipitazioni
frazionate richiede di determinare I’ordine di precipitazione dei sali, e le concentrazioni
degli ioni in soluzione man mano che precipita ogni sale.

La procedura per risolvere gli esercizi sulle precipitazioni frazionate e la seguente:

1. Dalle Kps dei sali e dalle [Me™] determino le concentrazioni dei reattivi precipitanti da
raggiungere nella soluzione per iniziare la precipitazione dei vari sali. D

2. Metto quindi in ordine crescente queste concentrazioni ottenute: questo sara I’ordine
con cui precipiteranno i sali dei vari ioni metallici.

3. A questo punto, per ogni sale, prendo il valore della concentrazione di reattivo del
sale che precipita subito dopo e lo sostituisco nella sua Kps, trovando la concentrazione
del metallo quando comincia a precipitare il sale dopo. Se Cfinate / Ciniziale < 10 allora la
precipitazione si puo considerare e frazionata.

3. Ripeto l’operazione per tutti i sali, verificando se si riescono a separare i vari ioni.



I’equilibrio chimico 1 7

I composti di coordinazione sono gia stati introdotti nel Capitolo 7, tuttavia manca ancora la
parte termodinamica, ovvero la parte relativa agli equilibri in cui essi sono coinvolti. In una
soluzione acquosa uno ione complesso si trova in equilibrio con lo ione metallico e con il
legante.

Si considerino gli equilibri:

Eq. 1 Me™* + L 2 MeLm Ki = [MeL™]/([Me™][L])
Eq.2 MeLm* +L 2 Me(L)2™ Kz = [Me(L)2™*]/([MeL™][L])
Eq.n Me(L)n1t™ +L 2 Me(L)a™  Kn = [Me(L)x™*]/([Me(L)n-1™][L])

Eq. complessivo:  Me™ +nlLagp= Me(L)a™  Ke=Ki* Kz * ... Kn=[Me(L)a™"]/([Me™][L]n)

La Kt e la costante di formazione, ovvero il prodotto di tutte le costanti di formazione dei
complessi. a K della reazione inversa invece ¢ la costante di dissociazione Ka. Le Krdipen-
dono dal AH® (teoria HSAB) e dal AS®, in accordo con I'effetto macrociclo, secondo cui com-
plessi di ligandi macrociclici e polidentati sono pit stabili di quelli con ligandi monodentati.
Nei successivi punti mostreremo dei procedimenti per la risoluzione di alcuni tipi di esercizi:
1. Calcolo delle concentrazioni all’equilibrio a partire da ligandi e metalli M + nL — M(L)a

La stragrande maggioranza degli equilibri di complessazione presenta costanti di forma-
zione molto grandi, di conseguenza il procedimento comune che si adotta e il seguente.
1. Considero la reazione di complessazione completa e scrivo la tabella INRAF con le moli

Reazione generica: aM™ + BL -->y[M(L)]"*
I Moli iniziali n m 0

NR | Numero di reazione I/a I/B NR <

A Differenza (Delta) |-NR-a | -NR-f | +NR -y

F Moli finali I+A I+A I+A

2. Dalle moli finali di ogni specie determino la concentrazione dividendo per il volume finale

3. Ora considero la reazione inversa di equilibrio e scrivo lo schema IAF con le concentrazioni

Reazione generica: y[M(L)]**-->aM* + L

I Concentrazioni iniziali CiMLn+ Cinvn+ CiL
A Differenza (Delta) - yx + ax + Bx
F Concentrazioni finali | Civin+-yx| Ciyo+ + ax CiL+ Bx

4. Metto le concentrazioni finali nella Keq e risolvo in x, trovando le molarita all’equilibrio
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2. Determinazione della frazione di una specie a partire da [L]totate

Se una specie M viene complessata da L con piu Keq si possono determinare le frazioni di
tutte le specie coinvolte in funzione di [L]wtle. Le formule che seguiranno possono essere
utilizzate solamente se [L]equilibrio € Noto e se il metallo non e impegnato in altri equilibri.

Bilancio di massa su specie complessata: [Me]wt = [Me] + [MeL] + [MeLz2] + ... + [MeLx]
[Me] _ [Me] [Me]

OMe = Tneltot  [Mel+ [MeL]+ [MeL,]+.+ [MeLy] _ [Me]+ [Me][LIKL +[Me][L]?K1KZ + ... + [Me][L]"K1K2..Kn

Dividendo entrambi i membri per [Me] si ottiene la seguente espressione:
_ 1
" 1+ [L]K1 + [L]2K1K2 + ... + [L]*K1K2..Kn
Per determinare le frazioni delle altre specie si ricavano facilmente le seguenti formule :
amer. = ame [L] Ki onver2= ame [L]? K1 Kz amern = ame [L]? Ki Kz ... Ka
A tal proposito si introduce il concetto di costanti di formazioni condizionali Kf’ che tengono
conto dell’effettiva concentrazione di specie in altri equilibri. Ad esempio in Ca?, H* e Y*:
1. Trovo avs-espresso come [Y#] / ([EDTA]wt — [CaY?]) e la inserisco nella Kt di CaY?:
Ke=[CaY?]/ ([Ca¥][Y*]) = [CaY?*] / ([Ca*] * aY* * ([EDTAJet — [CaY?]))
2. Spostando awvs si ottiene la Kf” :
Kf * avs- = K¢ = [CaY?] / ([Ca?*] * ((EDTA]wt — [CaY?]))

3. Determinazione della durezza totale di una soluzione

dove le K sono di formazione!

OMe

Le reazioni di complessazione vengono sfruttate per determinare la durezza delle acque.
In base alla specie chimica coinvolta, vengono classificate 5 differenti durezze:

Durezza calcica Durezza temporanea

D total
CaCOs e Ca(HCO:)2 da ca2+> CaCOs e CaHCO3)s < Ca(HCOs)2 da Mg?* ¢ Ca2*

Durezza magnesiaca da Mg?* e Ca2* Durezza permanente

CaCOs e Ca(HCOs)2 da Mg?* CaCOs da Mg?* e Ca?*

La durezza si puo misurare con 3 diverse unita di misura:

Gradi francesi °F = 10 mg CaCOs/L.
Gradi tedeschi °T = 10 mg CaO/L
Gradi inglesi °GB = 10 mg CaCO3/0.7 L.

I gradi piu utilizzati sono i gradi francesi, vista la comodita della massa molare (100 g/mol).

1. Durezza calcica °F: la molarita di Ca?* e pari alla <<molarita di CaCOs>>, di conseguenza
moltiplico la molarita per la sua massa molare (100 g/mol), moltiplico per 1000 per passare
dai milligrammi e divido per 10 per ottenere i gradi francesi, quindi:

Durezza calcica °F = [Ca?"] * 10*

: € analoga alla durezza calcica, ogni mole di Mg?* equivale a una
mol di CaCO:s (data la stechiometria dei sali), di conseguenza:

Durezza magnesiaca °F = [Mg?*] * 10*
3. Durezza totale °F: sommo la durezza calcica con la durezza magnesiaca:

Durezza totale °F = ([Ca>] + [Mg*]) * 10*

4. Durezza temporanea °F: sappiamo che una mole di HCOs" corrisponde a 0,5 moli di Ca?,
quindi a 0,5 moli di CaCOs. Di conseguenza la formula sara:

Durezza temporanea °F = 0,5 [HCOs] * 10
5. Durezza permanente °F: ¢ la differenza tra durezza totale e temporanea

Durezza permanente °F = ([Ca?'] + [Mg*]) * 10*-0,5 [HCOs7] * 10*
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Nello studio degli equilibri chimici in soluzione puo diventare piuttosto ostica la determina-
zione della composizione di un sistema nel caso in cui ci siano due o pit1 equilibri simultanei
correlati tra di loro. Questo puo essere il caso di idrolisi di sali poco solubili, o di complessa-
zioni di ioni che precipitano.

Procedura generale

La procedura generale per la risoluzione degli equilibri multipli si basa sui seguenti punti:

1.

Gk LD

[=))

Scrivere tutte le reazioni coinvolte nel sistema di equilibri preso in considerazione
Scrivere tutte le espressioni delle costanti di equilibrio e metterle in un sistema
Scrivere tutti i bilanci di massa e metterli nello stesso sistema introdotto in precedenza
Scrivere tutti i bilanci di carica (elettroneutralita) e metterli sempre nello stesso sistema

Approssimare ove possibile (solo le somme!). Solitamente si puo approssimare in 3 modi:

Tipi di approssimazione

Quando una quantita di un termine e trascurabile rispetto alle altre perché sono molto
maggiori si puo trascurare ed eliminare dall’equazione

Quando un reagente e in grande eccesso rispetto a tutti gli altri si puo considerare la sua
concentrazione costante e uguagliarla a quel valore, in modo da rimuovere un’incognita

Quando le costanti di equilibrio sono molto grandi si puo fissare una quantita di prodotto
ipotizzando che sia pari a quella del reagente iniziale (perché convertito completamente)

. Risolvere il sistema di equazioni di n equazioni in n incognite. Si seguono diversi metodi:

Risoluzione dei sistemi

Se il sistema non risulta troppo complesso si utilizza il classico metodo della sostituzione

Se il sistema risulta troppo complesso da risolvere si puo andare per tentativi, ovvero si
fissa un valore circa reale della concentrazione di una specie A, si sostituisce nel sistema
e si risolve. Con i nuovi valori ottenuti si calcola la concentrazione di A: se questa coin-
cide con quella fissata il sistema e risolto, se non coincidono si ricomincia utilizzando il
nuovo valore ottenuto e si ripete la procedura finche il valore fissato e il valore ottenuto
non coincideranno.

7. Verificare tutte le approssimazioni, tenendo conto che I'errore deve essere minore di 0.1 %

L"unico modo per imparare a risolvere gli esercizi sugli equilibri multipli € farne tanti e pren-
dere la mano, tuttavia esistono alcuni sistemi chimici che coinvolgono equilibri multipli stu-
diabili secondo una procedura definita. Andremo quindi ora ad analizzare questi casi.
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Solubilita e pH

Questi equilibri sono quelli relativi ai sali poco solubili che danno idrolisi basica o acida in
soluzione. Riconosciamo 2 tipi di esercizi:

1. Calcolo della solubilita in una soluzione tampone a pH noto

Questo e un caso molto semplice:

1) Scrivere tutte le concentrazioni delle specie coniugate in funzione dello ione che da idrolisi
nel sale.

Esempio: in Ag:S devo scrivere [HS™] e [H25] in funzione delle Ka e della [S*] ([H] nota)

2) Sostituire le espressioni nel bilancio di massa. Si ottengono 2 equazioni in 2 incognite (Kps,
bilancio di massa e i 2 ioni del sale insolubile). Risolvere il sistema: la solubilita sara pari alla
concentrazione dello ione non idrolizzato.

Esempio: in Ag»S avro

Kps =[Ag'][S*]

[Ag']=27([S*] + [H'][S*)/ Kaz + [H']? [S*] / KaiKay).

2. Calcolo della solubilita in acqua

I1 calcolo rigoroso richiederebbe la risoluzione di un sistema molto complesso, tuttavia pos-
siamo fare un’approssimazione: per sali poco solubili (C molto piccole) e con K. o K, basse
possiamo considerare che [H*] = 107 M. Si segue ora il procedimento del punto 1 e infine si
verifica I’approssimazione compiuta partendo dalla concentrazione dello ione che idrolizza.

Solubilita e complessazione

E’ possibile determinare la dissoluzione di un precipitato mediante ’addizione di un agente
complessante. Nella maggior parte dei casi si impiega un metodo semplificato rispetto ai
punti spiegati in precedenza. Metteremo in evidenza le condizioni necessarie perché la sem-
plificazione sia valida. Le reazioni in gioco sono:

AB2A"+B

A*+nL 2 AlLx
1. Determinazione della solubilita in presenza di complessanti
Quando Kt € molto grande possiamo considerare che il catione venga tutto complessato,
uguagliando [A*]in =[ALn]eq = [B]eq, stando attenti alla stechiometria. La prima uguaglianza
esce fuori dal fatto che tutto [A*] viene complessato, quindi si trova tutto sotto forma di [ALx],
mentre la seconda uguaglianza nasce dalla stechiometria 1:1 del sale AB.
Dopo aver impostato queste uguaglianza possiamo eseguire il seguente calcolo:
[ALn][B-] _  x?

[ (Ci—nx)™’

K = Kr* Kp = 20

= T (BT =

ipotizzando x = [Ag*] = [Cl] =s
Risolvo infine I'equazione (se n e grande 'equazione diventa difficile e conviene provare a
trascurare il termine ‘nx’ al denominatore).

2. Determinazione della quantita di complessante per prevenire la precipitazione
A partire da [B-] determino il valore di [A*]massima per non far precipitare il sale. Se questa
concentrazione e bassa ipotizzo che tutto il catione sia stato complessato [ALn] = [A*]iniziate.

A questo punto sostituisco le 2 concentrazioni [A*] e [ALx] nell’espressione della costante di
formazione e trovo la concentrazione di L per non farlo precipitare.
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La titolazione e una tecnica di analisi che permette di determinare la concentrazione di
una sostanza specifica definita analita. Si basa su una reazione chimica completa tra
I’analita e il titolante, ovvero un reagente con concentrazione nota che viene aggiunto al
campione in piccole quantita alla volta. Per ulteriori approfondimenti teorici inerenti alle
titolazioni vedere i capitoli del laboratorio di analitica.

Come si presentano i calcoli sulle titolazioni?

Nonostante i calcoli della curva dipendano dal tipo di titolazione, I'idea generale e sem-
pre la stessa. Dividiamo quindi la curva di titolazione in 4 aree:

1. Prima del punto di equivalenza

In questa regione della curva il titolante e il reagente limitante e lo
stato di equilibrio e definito dalle concentrazioni dell’analita non
reagito e dai prodotti della reazione.

2. Al punto di equivalenza
Nel punto di equivalenza i calcoli si basano sul fatto che sia stata |---------------
aggiunta una quantita stechiometrica di titolante all’analita.

3. Dopo il punto di equivalenza:
In questa regione della curva si ha un eccesso di titolante.

4. Molto vicino al punto di equivalenza
Questa parte della curva di titolazione e la pit complessa poiché le

{
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[
[
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[
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1
[

Equivalence
Point

approssimazioni, a differenza delle altre regioni, qui non son valide. Volume added

In ogni tipo di titolazione si andra a calcolare una diversa grandezze lungo tutta la curva:

e Titolazioni acido-base Determinazione del pH

e Titolazioni di ossido-riduzione Determinazione del potenziale E
¢ Titolazioni di complessazione Determinazione di [Me™]eq e [L]eq
e Titolazioni di precipitazione Determinazione di [Me™]eq

Nonostante questo pero si ha una grandezza che viene calcolata in tutte queste titola-
zioni e allo stesso modo: il volume equivalente, ovverosia il volume necessario per rag-
giungere il punto di equivalenza della titolazione. Sapendo infatti che le quantita ste-
chiometriche son uguali avro che al punto equivalente:

eq1 = eq2 — N1 *Vi=N2*V:
dove N e la normalita (N =M * Z, Z = equivalenti scambiati da 1 mole di sostanza nella
reazione). Il parametro Z dipende sia dalla sostanza sia dalla reazione a cui prende parte:

KMnOs Z=5 H2S04 Z=2 AgCl Z=1 EDTA> Z=1
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Titolazioni acido-base

Acido forte — base forte Acido debole - base forte Acido poliprotico — base forte

pH 14 Second reaction
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Volume of Added Base (L) volume of alkal adided (@m?3) volume of alkali added (cm?)

1. Titolazione di acido forte con base forte HA +B — A-+ BH*
In questo caso partiremo con acido forte in beuta e titoleremo con una base forte.
Inizio titolazione: il nostro sistema presentera solamente un acido forte
pH =-log [HA]

Prima del punto equivalente: la base, in difetto, consuma il mio acido, diminuendo [HA]

pH = -log[HA] = -log((CraVha - C8VB)/Viinale)
Al punto equivalente: tutta la base forte avra reagito con ’acido forte, quindi pH =7 (a 25°)
Dopo il punto equivalente: 1’eccesso di base forte dettera il pH, quindi

pH =14 +log[B] = 14 + log(CsVs — CuaVHaA)/Viinale)

2. Titolazione di un acido debole con una base forte (o viceversa) HA + B —A-+ BH*
In questo caso partiremo con acido debole in beuta e titoleremo con una base forte.

Inizio titolazione: il nostro sistema presentera solamente un acido debole, quindi

pH =-log [H*] =-log +/[HA] * Ka
Prima del punto equivalente: la base formera A-, creando una soluzione tampone A/HA

[A-] _ Cb*Vb
[HA] CaxVa — Cb*Vb

Al punto equivalente: avremo solo A" in quantita uguali a quelle delle 2 specie, ma diluita

pH =pKa +log pKa + log

Cb*Vb kw

pH =14 +log[OH"] = 14 + log,/[A—] * Kb=14 +1log el

Dopo il punto equivalente: 1’eccesso di base dettera il pH della soluzione, A- si trascura
pH =14 +10og[OH] = 14 + log (CsVs — CaVHa) / Viinale)

3. Titolazione di un acido poliprotico con una base forte H2A + 2B — 2A- + 2BH*
In questo caso la titolazione avra due punti equivalenti, uno per ogni specie.

Inizio titolazione: in soluzione ci sara solamente 1’acido poliprotico, quindi

pH =-log [H*] =-log /[HA] * Kal (considero solo il 1° equilibrio)
Prima del punto equivalente: si formera una soluzione tampone HA/H2A

[HA-] _ CbVb
[H24] pKa +log Ca*Va — Cb+Vb

Al 1° punto equivalente: nella soluzione avremo HA", una specie anfotera
pH=0.5* (pKa: + pKaz)
Tra 1° e 2° punto equivalente: si formera nuovamente una soluzione tampone A%>/HA-
=
2° punto equivalente: in questo caso avremo solo A%, ovvero una base poliprotica debole
pH =14 +log[OH] =14 +
Dopo 2° punto equivalente: in questo caso sara l’eccesso di OH- a dettare il pH finale
pH =14 +log[OH]

pH =pKa +log

pH = pKa: + log
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Titolazioni di ossido-riduzione

Questo tipo di titolazione sfrutta reazioni che coinvolgono specie ossidanti e riducenti.
Il seguente paragrafo ha lo scopo di mostrare come si determina il potenziale della solu-
zione durante il corso della titolazione.

Abbiamo 2 tipi di casi in base agli atomi nella molecola che partecipano all’ossido-ridu-
zione:

1. Titolazione redox contenenti specie con solo 1 atomo redox-attivo (es. MnOx)
Prima del punto equivalente: Considero ’equazione di Nernst della coppia redox del tito-
lato (che e quello in eccesso) ed essendo tutte le reazioni dirette posso determinare in
ogni punto le concentrazioni delle due specie redox coniugate e quindi trovare E.

Al punto equivalente: Sappiamo che al punto equivalente si sono aggiunte le stesse quan-
tita stechiometriche di reagenti e si sono formate stesse quantita di prodotti. Si egua-
gliano quindi le concentrazioni delle specie e si semplificano nell’equazione di Nernst:
- EaZat EZp
Za+Zp
Dopo il punto equivalente: Considero 1’equazione di Nernst della coppia redox del tito-
lante, seguendo lo stesso ragionamento della fase ‘Prima del punto equivalente’.

2. Titolazione redox contenenti specie con piu di 1 atomo redox-attivo (es. Cr207")

I calcoli per prima e dopo il punto equivalente sono gli stessi, I'unica differenza e il cal-
colo al punto equivalente perché le concentrazioni non sono semplificabili (dati i diversi
coefficienti stechiometrici) e quindi rimangono delle incognite difficili da determinare.
Non approfondiremo in questo paragrafo il metodo di risoluzione perché non viene ri-
chiesto.

Titolazioni di complessazione

Questo tipo di titolazione sfrutta reazioni di complessazione tra ioni metallici e ligandi.
Nelle titolazioni di complessazione l’obiettivo e la determinazione delle concentrazioni
all’equilibrio degli ioni liberi e del complesso.

Prima del punto equivalente: i calcoli in questo range sono molto semplici. Essendo diretta
la reazione si usa la tabella INRAF e si trovano le concentrazioni delle specie conside-
rando I’eventuale diluizione data dall’aggiunta del titolante.

Al punto equivalente: Al punto di equivalenza si ha che n*[M'] = [L] (stare attenti alla
stechiometria della reazione, ML) e che praticamente tutto il metallo si trovi sotto forma
di complesso, quindi impostare [MLx] = Ci/2 (ricordarsi le diluizioni). A questo punto si
inseriscono tutte queste uguaglianze nell’espressione della Kf e di determina la concen-
trazione di M+ all’equilibrio.

C’e infine un'altra formula molto comoda e facile da dimostrare che correla Kf del com-
plesso con la concentrazione totale di ligando e con f, ovvero la frazione di metallo com-
plessata al p.e. [ML]/[M]wt

Dopo il punto equivalente: Considero la concentrazione del complesso pari alla concentra-
zione iniziale di metallo (in difetto) e la concentrazione di ligando pari all’eccesso ag-

giunto. A questo punto inserisco i 2 valori numerici nell’espressione della costante di
formazione e determino la concentrazione di metallo libera in soluzione.

f

K= Lo =1
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Titolazioni di precipitazione

Sfruttano reazioni di precipitazione tra reattivi opportuni. Le reazioni pit1 famose sono
quelle argentometriche, ovvero che sfruttano 1’argento come precipitante data la sua
scarsa solubilita con molti dei reattivi noti in chimica come alogenuri e ossoanioni. Le
titolazioni argentometriche sono 3:

Titolazione di Mohr: si titola I’alogenuro con Ag* e indicatore K2CrOs

Titolazione di Volhard: si titola ’alogenuro con Ag*, SCN- e indicatore (NH4)2Fe(SOx):2

Titolazione di Fajans: si titola I’alogenuro con Ag*e indicatore diclorofluoresceina

Queste titolazioni verranno approfondite meglio nel capitolo di ‘Laboratorio di Analisi”

Prima del punto equivalente: In questo caso uno dei 2 ioni sara in difetto rispetto all’altro
e ci sara quindi un sale poco solubile e uno dei due ioni in eccesso. In questo caso la
determinazione della concentrazione si riconduce all’effetto dello ione comune incon-
trato nel capitolo sulla solubilita.

Al punto equivalente: qui abbiamo solamente in soluzione un sale poco solubile in equili-
brio con i suoi ioni in soluzione. Di conseguenza la determinazione della concentrazione
risulta molto semplice e si riconduce al capitolo sugli equilibri di solubilita.

Dopo il punto equivalente: dopo il punto equivalente considero la concentrazione dello
ione titolante pari alla quantita di soluzione in eccesso aggiunta e da questa calcolo la
concentrazione dell’altro ione inserendo il valore nella costante di solubilita



Calcolo mfinitesimale 2 O

La chimica fisica e quella branca della chimica che si occupa di studiare tutte le leggi fisiche
relative ai processi chimici e non. Lo studio della chimica fisica richiede delle conoscenze di
analisi matematica di base, quali la conoscenza del calcolo infinitesimale. In questo capitolo,
quindi, faremo un'infarinatura sulla derivazione e l'integrazione, gettando le basi per affron-
tare al meglio i capitoli successivi

I1 calcolo infinitesimale permette di studiare gli incrementi delle grandezze.

L'incremento e anch’esso una grandezza misurabile dipendente da una generica variabile:
questo fa si che sia una funzione. Quasi tutti i fenomeni studiati nelle scienze si riducono a
analisi d'accrescimento o di decremento di talune grandezze, quindi risulta utile saper pas-
sare da una grandezza in analisi al suo incremento, e viceversa.

I 2 problemi essenziali che si pone il calcolo infinitesimale sono quindi:

1) Data una funzione determinare il suo incremento in ogni punto — Calcolo differenziale
2) Dato un incremento determinare la sua funzione (o primitiva) — Calcolo integrale

1. Calcolo differenziale: le derivate ddx

Si definisce derivata di una funzione f(x) rispetto alla variabile x il limite

del rapporto incrementale calcolato nel punto x. La derivata quindi coin-

cide con il coefficiente angolare della retta tangente al punto considerato.
£=hm f(x+5x)—f(x)
dx &0 Ox

Derivando la derivata 1° si ottiene la derivata 2°, espressa come:

Derivata prima di f = f' = df/dx

2 ’ £
d f =lim f (x+0x) f () Derivata seconda di f = f”’ = d2f/dx?
d)(?2 8x—0 Sx X

La derivata di una funzione si determina mediante 1'utilizzo di alcune regole di derivazione:

Funzioni elementari Funzioni composte
fix) i h(x) h'
costante k 0 ftg f’t g
X 1 feg fg'+ gf”
X" nx(®1) f/g (fg’+ gf °)/ g2
In x 1/x flg) f(g) + gf’

Riconosciamo infine 2 tipi di differenziali: i differenziali esatti, che all’atto dell’integrazioni
forniscono risultati indipendenti dal percorso scelto, viceversa i differenziali inesatti.

Per le funzioni a piu variabili si considerano le derivate parziali, af af
espresse con il delta curvato 9, ovvero le derivate tenendo una df = 0 dx+ v dy
variabile costante alla volta (espressa fuori dalla parentesi). o y g
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2. Calcolo integrale: gli integrali

Abbiamo imparato come si ricava la pendenza delle curva ovvero la derivata di una certa
funzione. Ora proviamo ad affrontare il problema inverso: datala derivata y’ bisogna trovare
la funzione di partenza y, detta anche primitiva. L'operazione richiesta si chiama integra-
zione ed e espressa come:

b
.L f(x)dx :%ir_)nozf(xl )Ox Integrale di f' = f: f(x)'dx = f(b) - f(a)

Per integrare si utilizzano le regole di derivazione ma al ‘contrario’. Il risultato dell’integra-
zione fornisce quindi la famiglia di primitive che si differenziano a meno di una generica
costante c (la derivata di una costante e 0):

[ f'(x)dx =f(x) +c ceER

Riconosciamo 2 tipi di integrali:

1. Integrale definito: Integrale in cui compaiono i limiti d’integrazione.
N Solitamente viene utilizzato per determinare 1’area sotto una curva, ov-
vero indica la variazione a cui e soggetta la mia funzione primitiva pas-
sando da un estremo di integrazione all’altro.

2. Integrale indefinito: Integrale in cui non compaiono i limiti d"integra-
zione. Solitamente viene utilizzato per determinare la grandezza in ana-
lisi a partire dal suo incremento lungo la variabile esaminata. Questi inte-

grali sono fondamentali per la risoluzione delle equazioni differenziali .



Lo stato gassoso

Lo stato pit1 semplice della materia e quello di gas, una forma della materia che riempie
completamente qualsiasi recipiente occupi. In questo capitolo prenderemo in considerazione
i gas puri e le miscele gassose.

Lo stato fisico di una sostanza e definito dalle sue proprieta fisiche attraverso 1'equazione di
stato, ovvero un equazione che correli le variabili termodinamiche che descrivono il sistema:
I sistemi gassosi sono descritti da 4 variabili: p, T, V, n. La loro equazione di stato sara quindi:

p=£f(V,T,n)
Quest’equazione ci dice quindi che la pressione di un gas dipende dalla temperatura, dal
volume e dal numero di moli secondo una funzione f. Ma cosa sono pressione e temperatura?

Pressione: il rapporto tra la forza e I'area sulla quale essa agisce. La pressione permette di
prevedere se due gas separati da una parete mobile siano in equilibrio meccanismo:
Equilibrio meccanico Pa=DPs

Temperatura: proprieta che indica il verso del flusso di energia attraverso una parete diater-
mica. La temperatura permette di prevedere se due gas separati siano in equilibrio termico:
Equilibrio termico Ta=Ts

Esiste anche un terzo tipo di equilibrio, 'equilibrio chimico, trattato nel capitolo 24.

Nello studio dell’equazione di stato di un sistema gassoso si va incontro a 2 differenti gas:
il gas perfetto e il gas reale.

Il gas perfetto

Il gas perfetto € un modello teorico di un sistema gassoso che permette di studiare con rela-
tiva facilita le relazioni tra le variabili termodinamiche che lo descrivono.
Il gas perfetto segue un modello cinetico specifico, secondo cui:

il sistema ¢ costituito da molecole in moto casuale incessante, le cui dimensioni sono trascurabili e gli
urti tra di esse sono brevi, infrequenti ed elastici (ovvero in cui l’energia cinetica si conserva)

Questo modello approssimato trova particolare successo nella descrivere di sistemi gassosi
a bassa pressione (data la bassa frequenza di urti) e a temperature elevate (dato che le parti-
cele gassose viaggiano molto veloci).

I gas perfetti seguono diverse leggi determinate empiricamente:

Legge di Boyle / isoterma: a T costante il prodotto P-V e costante P-V=k T costante

Legge di Charles / isobara: a P costante il rapporto V/T e costante V/T=k P costante

Legge di Gay-Lussac / isocora: a V costante il rapporto P/T € costante P /T=k V costante

Principio d’Avogadro: a parita di P e T, volumi uguali di gas diversi V/n=k P,T costanti
hanno lo stesso numero di particelle gassose
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Da queste 4 leggi posso ricavare 1’equazione di stato dei gas perfetti, ovvero:
Equazione di stato dei gas perfetti =~ PV =nRT

Infine manca la legge di Dalton, secondo cui la pressione esercitata da una miscela di gas e
pari alla somma delle pressione che ciascun gas eserciterebbe ove occupasse il recipiente da
solo. Di conseguenza avremo che:

Equazione di Dalton  Ptot = Pa + Po+ ... Pz=Ptot * Xa+ Prot* X+ ... Ptot* Xz

Il gas reale

I gas reali non obbediscono esattamente alla legge del gas perfetto,

infatti a bassa temperatura e/o ad alta pressione le deviazioni

dall’idealita divengono significative e non si possono piu trascurare.
Il discostamente dall’idealita e frutto delle interazioni intermolecolari.

av. E,
ninant | __——
/

In particolare queste interazioni sono:

Potential ener:
(=]
|

Repulsion dor

1. Attrattive: u'qterazmm a lurTg‘o raggio che favoriscono la compres- [
sione del gas rispetto all'idealita. ] dominant
Separation

2. Repulsive: interazioni a breve raggio che favoriscono 'espansione

del gas rispetto alle condizioni di idealita.

Queste repulsioni diventano significative in 2 particolari condizioni:

1. Bassa temperatura: la velocita e lenta e le molecole si ‘catturano’, attraendosi.
2. Alta pressione: la distanza tra le molecole diventa minore e prevalgono le repulsioni.

Le leggi che correlano le proprieta dei gas reali sono molteplici e qui esamineremo alcune:

1. Fattore di compressione

L’equazione di stato dei gas perfetti puo essere opportunamente modificata con un fattore
che tenga conto delle deviazioni allidealita: a tal proposito si introduce il fattore di com-
pressione Z, definito come il rapporto tra il volume molare di un gas e il volume molare del
gas perfetto in quelle condizioni:

Definizione di Z Z =Vu/V°n
Essendo V°m = (RT)/P avremo che pVm = RTZ, ovverosia:

Equazione di stato dei gasreali pV =nRTZ

A questo punto possiamo fare delle considerazioni sul valore di Z:

Z=1— Ideale Z>1 — frepulsioni Z <1 — tattrazioni

2. Equazione di stato viriale
—_ ’ 712
L’equazione di stato viriale & espressa come: p Vm - RT(1+ B p+ C e )

doveitermini B’, C'... sono definiti coefficienti viriali e variano al variare della temperatura.
Confrontando quest’equazione con 1’'equazione del punto 1 possiamo notare che il termine
nella parentesi e I'equivalente di Z. Possiamo servirci dell’equazione di stato viriale per di-
mostrare che, sebbenea p — 0 (0 V — + <) I'equazione di stato diventi quella del gas perfetto,
alcune proprieta non coincideranno necessariamente. Ad esempio considerando il valore di
dZ/dp abbiamo che per i gas perfetti € pari a 0 ma per i gas realise p— 0 (0 V — + ) Z sara
pari a B’. A questo punto, essendo B” dipendente da T, ci sara una temperatura per cui B = 0.
Questa temperatura e definita temperatura di Boyle, e qui tutte le proprieta del gas reale
concideranno con quello perfetto.



67 CAPITOLO 21 LO STATO GASSOSO

3. Equazione di Van der Waals
L’equazione di Van der Waals e espressa come:
_ nRT n’
P=y % ve
dove a e b prendono il nome di coefficienti di Van der Waals e sono indipendenti dalla
temperatura. Analizziamo quindi questi coefficienti:

Il termine ‘nb’ rappresenta il volume totale occupato dalle molecole in quanto tali;
I termine ‘an?/V* considera le forze attrattive tra le molecole che attenuano le frequenze
degli urti sulla parete

Dall’equazione di Van der Waals possiamo confermare che a temperature elevate il secondo
termine diventa trascurabile rispetto al primo e a volumi elevati il termine nb diventa tra-
scurabile rispetto al volume: come volevasi dimostrare quindi in queste condizioni si otter-
rebbe I'equazione di stato dei gas perfetti.

Teorema degli stati corrispondenti

Il principio degli stati corrispondenti introduce le variabili ridotte, espresse come:

A
VC pC ]-'C

dove Vg, pc e Tc sono le coordinate critiche, che approfondiremo nei capitoli successivi.

Questo teorema asserisce che 2 gas allo stesso volume ridotto e temperatura ridotta esercitano
la stessa pressione ridotta. Non approfondiremo ulteriormente questo principio.
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La termodinamica e la branca della fisica che si occupa di studiare le trasformazioni
dell’energia e che ci permette di quantificare gli scambi di energia tra 2 sistemi.

| concetti basilari

Un sistema termodinamico € una porzione di materia costituita da una o piu fasi che
puo interagire con altri sistemi (globalmente individuati come ambiente) scambiando
materia ed energia. In relazione a queste proprieta i sistemi termodinamici vengono clas-
sificati in tre grandi categorie:

a) I sistemi isolati non scambiano né energia né materia con I’ambiente circostante
b) I sistemi chiusi possono scambiare energia ma non materia con 1’ambiente circostante
c) I sistemi aperti possono scambiare energia e materia con I’ambiente circostante

In meccanica classica lo stato dinamico macroscopico di un sistema costituito da molti
atomi e descritto in termini di alcuni parametri detti coordinate termodinamiche. I si-
stemi pit semplici possono venire descritti per mezzo di due coordinate indipendenti,
ad esempio pressione e volume.

La scelta delle coordinate termodinamiche che descrivono lo stato di un sistema non e
univoca; scelte diverse possono dar luogo ad impostazioni diverse della termodinamica.

Risulta utile classificare le coordinate termodinamiche in due famiglie:

a) Coordinate estensive, il cui valore dipende dalle dimensioni del sistema, ad esempio
il volume. Il valore delle coordinate estensive e proporzionale alla massa del sistema.
b) Coordinate intensive, il cui valore non dipende dalle dimensioni del sistema, ad
esempio la pressione).

La termodinamica che affronteremo si occupa di descrivere dei sistemi all’equilibrio ter-
modinamico perché fuori dall’equilibrio non sono generalmente definite tutte le coordi-
nate termodinamiche, e non & quindi possibile descrivere lo stato del sistema. Per equi-
librio termodinamico si intende la contemporanea realizzazione di tre equilibri:

a) Equilibrio meccanico, cioe equilibrio rispetto alle forze in grado di modificare le coor-
dinate termodinamiche.

Due sistemi sono in equilibrio meccanico se caratterizzati dalla stessa pressione

b) Equilibrio termico, cioe equilibrio rispetto agli scambi di calore.

Due sistemi a contatto mediante una parete non isolante sono in equilibrio termico se caratte-
rizzati dalla stessa temperatura

c) Equilibrio chimico, cioe equilibrio rispetto alle varie reazioni chimiche e al trasporto
di materia.

Due sistemi sono in equilibrio chimico se sono caratterizzati dallo stesso potenziale chimico.

Affinché un sistema sia in equilibrio termodinamico, devono essere verificate tutte tre le
forme di equilibrio sia tra il sistema e I’ambiente che tra le diverse parti del sistema.
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Un sistema termodinamico subisce una trasformazione quando modifica il suo stato ter-
modinamico; di conseguenza cambiano i valori delle coordinate termodinamiche.
In particolare riconosciamo:

Isocora V=k Reazioni organiche
Isob =k Redox
sobara P Trasformazioni  Trasformazioni .
Isoterma T=k .. .. Acido-base
. . fisiche chimiche e .
Adiabatica Q=0 Precipitazione
Di fase a2p Complessazione

Gli stati intermedi di una trasformazione sono stati di non-equilibrio. Se la deviazione
degli stati intermedi dall’equilibrio puo essere trascurata, la trasformazione & detta
quasi-statica. Una trasformazione quasi-statica puo quindi essere considerata una suc-
cessione di stati di equilibrio e venire rappresentata in un diagramma di stato.

Quando un sistema s subisce una trasformazione da uno stato iniziale is ad uno stato
finale fs, anche il suo ambiente a subisce una trasformazione da uno stato iniziale ia ad
uno stato finale fa. Il concetto di reversibilita di una trasformazione gioca un ruolo fon-
damentale in termodinamica: la trasformazione di un sistema da uno stato iniziale ad
uno stato finale e detta reversibile se € possibile riportare il sistema allo stato iniziale
ripristinando contemporanemente lo stato iniziale dell’ambiente. Una trasformazione e
reversibile se e quasi-statica e se non € accompagnata da effetti dissipativi (attriti).

Andiamo ora ad analizzare i 4 principi su cui si fonda tutta la termodinamica classica.

Il principio zero

La temperatura € una tra le grandezze che descrivono il comportamento termodinamico
di un sistema. In questo paragrafo ci occuperemo di dare una definizione il pit1 possibile
rigorosa di equilibrio termico.

Consideriamo allo scopo due sistemi termodinamici A e B, descrivibili rispettivamente
mediante le coordinate termodinamiche Xa ,Ya e Xs,Ys. I due sistemi siano separati da
una parete in equilibrio meccanico e impermeabile a scambi di materia. La parete sara:

e Adiabatica se le coordinate dei 2 sistemi non son in alcun modo influenzati dal variare
delle altre.

¢ Diatermica se le coordinate di uno dei due sistemi possono influenzare quelle dell’al-
tro sistema.

Due sistemi separati da una parete diatermica sono detti essere in equilibrio termico
quando si ha un’invarianza temporale delle loro coordinate termodinamiche.

Il Principio Zero della Termodinamica asserisce la transitivita de “essere in equilibrio
termico”:

Dati tre sistemi A, B e C se A e in equilibrio termico con B e B e in equilibrio termico con C, allora A
e in equilibrio termico con C

L’equilibro termico pertanto gode delle proprieta riflessiva, simmetrica e transitiva. Si
puo cosl introdurre una nuova grandezza, la temperatura, in grado di individuare in
modo univoco le classi di sistemi termodinamici in equilibrio termico tra loro. Un si-
stema termodinamico A puo assumere valori diversi delle coordinate Xa, Ya pur mante-
nendo la stessa temperatura.

I corrispondenti valori delle coordinate Xa,Ya stanno su una curva, detta isoterma.
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Il primo principio
In termodinamica I’energia puo trasferirsi da un sistema all’altro sotto 2 diverse forme:

1. Calore: Il trasferimento di calore & causato dalle differenze di temperature ed e basato
sul moto molecolare disordinato (agitazione termica).

2. Lavoro: Il trasferimento di lavoro e causato dalle differenze di pressione ed e basato
sul moto molecolare organizzato degli atomi o delle molecole (espansioni).

La somma di questi scambi energetici da vita all’energia interna U, cioe I’energia totale
del sistema. Secondo il primo principio della termodinamica l’energia puo essere scam-
biata sotto forma di calore o di lavoro, ma non puo essere né creata né distrutta. Per un
sistema chiuso o isolato, comunemente viene enunciato nella forma:

1° principio della termodinamica AU=Q + W (Convenzione classica)

Secondo questa convenzione dei segni W e Q sono positivi se entrano nel sistema, nega-
tivi se escono. Questa convenzione tradizionale e affiancata dalla convenzione mista:

1° principio della termodinamica AU=Q - W (Convenzione mista)

Solitamente viene utilizzata la convenzione mista, perché il lavoro che fa il sistema
sull’ambiente viene considerato positivo.
1. L’energia interna AU

A livello microscopico I’energia interna e una funzione di stato definita come la somma
dell’energia cinetica, elettronica, potenziale ed energia al punto zero (0 K).
Secondo il teorema dell’equiripartizione dell’energia:

ogni grado di liberta quadratico che compone il moto di una mole di particelle da un contributo
all’energia del sistema pari a 1/2RT

Letto cosi pu0 sembrare spaventoso, ma non lo e affatto! Questo teorema permette di
quantificare le variazioni di U in funzione della temperatura per vari sistemi gassosi:

Gas monoatomico: 3 gradi di liberta traslazionali peri 3 assi x, y, z
AU =U(T) - U(0) =3/2 RT
Gas diatomico: 3 gradi di liberta traslazionali, 2 gradi di liberta rotazionali
AU =U(T) - U(0) =5/2 RT
: 3 gradi di liberta traslazionali, 2 gradi di liberta rotazionali
AU =U(T) - U(0) =5/2 RT
Gas poliatomico: 3 gradi di liberta traslazionali, 3 gradi di liberta rotazionali
AU=U(T)-U(0) =3 RT

Ad alte temperature pero il contributo dei gradi di liberta vibrazionali non e piu trascu-
rabile e quindi viene considerato nel calcolo del AU. Considerando che il numero totale
di gradi di liberta di una molecola poliatomica composta da N atomi e pari a 3N, la
formula generica diventa:

AU =U(T) - U(0) =3N/2 RT Alta temperatura
Prendendo quindi la generica formula AU =n/2 RT (dove n varia con il gas) si impone:

n/2 = Cv (calore specifico a V costante) AUmolare =Cv e AT
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2. Lavoro W

Nelle trattazioni introduttive della termodinamica classica ci si limita generalmente a
considerare solo un tipo di lavoro: il lavoro di compressione (o di espansione) del gas.
Per un sistema termodinamico immerso in un ambiente a pressione pex, il lavoro di com-
pressione svolto dall’ambiente sul sistema e pari a:

f
dW = —Pext dV, W = —/ Pext dVv

dove V ¢ il volume del sistema.

Analizziamo ora tutti i calcoli del lavoro per le diverse trasformazioni:

1. Espansione libera: in ogni istante la pressione esterna e pari a 0 quindi si ottiene che:
W=0

2. Espansione a pext costante: la pressione esterna si estrae dall’integrale ottenendo:
W= “Pext ® AV

3. Espansione reversibile: in ogni momento pint = pext= f(V) quindi si ottiene che:

W = —ffpinthz —fff(V) av

4. Espansione isocora reversibile: in ogni istante dV = 0 quindi si ottiene che:
W=0

5. Espansione isoterma reversibile: per un gas ideale avremo pint = pext=f(V) =nRT/V:

W = ffnRTdV— RTfde— RT1 VL
= v = —n iV—n an

6. Adiabatica: nell’adiabatica Q = 0 di conseguenza:
W =AU =nCvAT

3. Calore Q

La calorimetria e quella parte della termodinamica che studia il trasferimento di calore
nei processi. Per definizione avremo che il calore scambiato in una trasformazione ter-
modinamica e pari a:

Q =1 Cumolare AT

dove Cmolare € il calore specifico molare, espresso come la quantita di calore da fornire
per innalzare di 1°la temperatura di 1 mole di una sostanza. Il valore del Cmotare dipende
spesso dalla temperatura, anche se spesso si assumera indipendente da essa.

Ci sono particolari trasformazioni, definite adiabatiche, in cui lo scambio di calore tra si-
stema e I’ambiente ¢ pari a 0.

Le trasformazioni adiabatiche reversibili per i gas ideali obbediscono alle leggi di Poisson:
(p1V1)Y = (p2Va)Y (TiV)" ' =(TaV) ' (Tapn)" Y = (Top2)™™Y ¥=Cp/Cv

Le equazioni 2 e 3 si dimostrano sostituendo la pressione p (o la temperatura T) con
I’equazione di stato dei gas ideali.
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Analizziamo ora, come abbiamo fatto con il lavoro, tutti i casi per calcolare il calore nelle
diverse trasformazioni termodinamiche:

1. Trasformazione isocora: il volume e costante quindi si ha C = Cv. Segue che:

Q=nCv AT =AU

2. Trasformazione isobara: la pressione e costante quindi si ha C = Cp. Segue che:
Q=nCpAT

3. Trasformazione isoterma: la temperatura e costante quindi AU = 0. Segue che:

vi
Q—W—nRTlnﬁ

4. Trasformazione adiabatica: il calore che viene scambiato e pari a 0, quindi:

Q=0

4. Entalpia H

Concludiamo il paragrafo sul primo principio parlando di una nuova grandezza, H.
L’entalpia € una funzione di stato puramente teorica espressa nel seguente modo:

H=U+pV

Differenziando e successivamente integrando i valori nell’equazione qui sopra si determina:
AH =AU + A(pV) =nCvAT + pAV + VAp
A pressione costante 1'ultimo termine scompare e per un gas ideale sostituiamo ottenendo:
AH =AU + A(pV) =nCvAT + nRAT =n (Cv + R) AT
Sapendo che per un gas ideale (C, + R) = C;, sostituiamo 'espressione qui sopra ottenendo:

AH =nCpAT = Q,

L’entalpia viene molto utilizzata in chimica perché molte reazioni avvengono a pressione
costante. La verifica che I'entalpia sia una funzione di stato ¢ data dalla legge di Hess, se-
condo cui il AH di una reazione chimica A — C ¢ pari alla somma dei AH delle reazioni da
cui e composta A — BeB — C, quindi risulta indipendente dal percorso seguito.

LeggediHess A - B—C AHac = AHab + AHbe

L’entalpia di una reazione chimica si calcola dai AH di formazione standard AH¢°, ovvero i
AH riferiti alla reazione di sintesi a partire dai loro costituenti a 1 bar e 25 °C.

La variazione di AH con la T si calcola mediante 1'utilizzo dell’equazione di Kirchhoff. Data
una sostanza generica A avremo che il suo AH varia con la T secondo:

H (T2) =H (T1) + Cp (T2-T1) (Ipotizzando Cp indipendente dalla temperatura)

Per una reazione chimica di 2 sostanze A e B che presentano calori specifici rispettivamente
Cpa e Cppv avremo che il AH:reazione varia con la temperatura come:

AHap (T2) = AHg (T2) - AHa (T2) = (Hs(T1) + CpAT) - (Ha(T1) + CpAT) = AHas (T1) + ACpAT

Anche in questo caso si considera che i calori specifici delle specie chimiche non dipendano
dalla temperatura.
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Il secondo principio

Mentre il primo principio permette di identificare i cambiamenti permessi (conservazione
energia) il secondo principio ha lo scopo di individuare i processi spontanei tra questi.

Un processo spontaneo e un processo in cui la dispersione totale dell’energia totale di un sistema

isolato aumenta; la velocita del processo e ininfluente. La funzione che identifica il livello di
dispersione viene definita entropia:

dg

rev

d f
dS= h Definizione entropia termodinamica AS :I
i

T

L’entropia e il fulcro del 2° principio della termodinamica, secondo cui (ci sono 2 enunciati):

1. Enunciato di Kelvin: Non e possibile realizzare una trasformazione ciclica il cui unico
risultato sia la trasformazione in lavoro di calore prelevato da un unico serbatoio.

2. Enunciato di Clausius: Non e possibile realizzare una trasformazione ciclica il cui unico
risultato sia trasferire calore da un sistema ad una temperatura Ta ad un altro sistema a tem-
peratura T tale che To > Ta

1. Entropia
La variazione di entropia dell'universo e data dalla somma delle variazioni di entropia del
sistema e dell’ambiente. In formule:

Asuniverso = ASsistema + ASambiente

Per I'ambiente si puo considerare la temperatura costante, rimuovendola quindi dall’inte-
grale. Inoltre essendo a pressione costante Qp = AH, ovvero Q non dipende dal percorso
scelto. Avremo quindi che:

ASambiente =- Qsistema/ Tambiente

Per il sistema tratteremo il calcolo dell’entropia per diverse trasformazioni termodinamiche:
1. Trasfomazione reversibile/irreversibile: essendo una funzione di stato non cambia il AS.

2. Trasformazione isocora: in questo caso sostituiamo Q = Qv e risolviamo l'integrale
ASsist = Qv / T=n Cy AT/T =n Cyv In(T2/T1)

3. Trasformazione isobara: in questo caso sostituiamo Q = Qp e risolviamo l'integrale
ASsist = Qp / T=n Cp AT/T =n Cp In (T2/Th1)

4. Trasformazione isoterma: in questo caso sostituiamo Q =W e risolviamo l'integrale

ASsist=Q/T=W/T=nORohq%

5. Trasformazione adiabatica: in questo caso Q =0 quindi:
ASist=Q /T=0
6. Trasformazione di fase: essendo una trasformazione a pressione e temperatura costanti:
ASsist = Qp / T = AH® / Ttransizione
7. Trasformazione chimica: gli S° sono assoluti, quindi Selemento # O:

ASsist = Z'Y S° prodotti — Z‘Y Soreagenti

Il calcolo dell’entropia al variare della temperatura e analogo all’equazione di Kirchhoff:

S° (T2) =S° (T1) + Cp In (T2 /T1) (Ipotizzando Cp costante con variare di T)
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Ora dobbiamo dimostrare che I’entropia e una funzione di stato, ovvero:

¢ dS= ¢ % =() Integrale ciclico = limiti di integrazioni coincidenti

Per dimostrarlo si utilizza un ciclo speciale, il ciclo di Carnot, e
poi si espande la definizione a qualsiasi macchina termica e a
qualsiasi sostanza sotto determinate condizioni.
Isotherm * Adiabat . . \ . s
7 a) Il ciclo di Carnot € composto da 2 isoterme reversibili e 2
adiabatiche reversibili. Il AS vale quindi:

ASciclo = ASas + AScp = q1/T1 + q2 /T2

Per i gas ideali utilizzando le leggi di Poisson ottengo:

L

Isotherm 3

c™ q/Ti=-q2 /T2

Volume, V Da questo consegue direttamente che il AScico=0

b) Introduciamo ora il concetto di rendimento definito come:
T] = |W| /Qass=(Qass- | chd |)/Qass= 1- |chd| /Qass= 1 —Tinf/Tsup

Se 2 generiche macchine collegate avessero rendimenti diversi si andrebbe contro I’enun-
ciato di Kelvin: quindi tutti i cicli reversibili hanno lo stesso rendimento e sara maggiore dei
rendimenti dei cicli irreversibili.

c) A questo punto estendiamo il discorso a tutti i cicli termodinamici: si pud immaginare
infatti che ogni ciclo termodinamico sia la somma di infiniti cicli di Carnot, quindi per ogni
ciclo ASciclo =0

2. La disuguaglianza di Clausius

Quando una trasformazione e reversibile produce piti lavoro di una trasformazione irrever-
sibile (assenza di attriti), quindi |dWrev|>IdWir|. Essendo negativi i lavori quando abban-
donano il sistema possiamo riscrivere 1'espressione come - dWrev > - dWirr, ovvero:

dWirr - dWrev 2 0

Essendo dU funzione di stato segue che dqrev > dqirr e che a parita di T avremo dqrev /T >
dqir/T, ovvero:

dS> % Disuguaglianza di Clausius

Segue che se la trasformazione e reversibile il dS=dQ / T, se e irreversibile dS>dQ / T.
Infine per un sistema isolato il dq/T e pari a zero, di conseguenza si ottiene che:

dS=0

Quindi per un sistema isolato, come ad esempio l'universo, I’entropia:
— rimane costante se la trasformazione e reversibile (dS = 0)

— aumenta se la trasformazione e irreversibile (dS = 0)

Segue che l'entropia dell’'universo e in continuo aumento

3. Energia libera di Gibbs e di Helmholtz

Dall’equazione di Clausius, sapendo che dSuniverso = dSambiente + dSsistema, Otteniamo per sostitu-
zione:
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A questo punto, in base alle condizioni operative, riconosciamo 2 casi:
— A temperatura e volume costante 1'equazione qui di sopra diviene dU - TdS <0 (qv=dU).
Introduciamo ora l'energia libera di Helmholtz, espressa come A = U - TS. Avremo quindi:

dA=dU-TdS Energia libera di Helmholtz A

L’energia libera di Helmholtz e un indice di spontaneita a volume e temperatura costanti
(dA <0). Inoltre si dimostra facilmente che questa coincide con il lavoro massimo espansivo.

— A temperatura e pressione costante I'equazione di sopra diviene dH - TdS <0 (qv = dH).
Introduciamo ora I’energia libera di Gibbs G, espressa come G =H - TS. Avremo quindi che:

dG=dH —-TdS Energialibera di Gibbs G

L’energia libera di Gibbs e indice di spontaneita a pressione e temperatura costanti (dG <0).
Inoltre si dimostra facilmente che questa coincide con il lavoro massimo non espansivo (dG
= dWmax). I1 dG risulta estremamente utile nello studio della chimica fisica e verra successi-
vamente approfondito.

4. Equazione fondamentale della termodinamica

Unendo il 1° e il 2° principio si ottiene I"equazione fondamentale della termodinamica:
dU=TdS—- pdV Equazione fondamentale

Quest'equazione e valida per tutti i cambiamenti perché dU non dipende dal percorso scelto
e verra utilizzata nei successivi capitoli.

Il terzo principio

Il terzo principio della termodinamica sancisce che I'entropia di tutte le sostanze cristalline
perfette € pari a 0 al tendere di T = 0. Se non sono cristalline perfette S > 0 possiederanno
dell’entropia residua.

Tabella riassuntiva

Isocora Isobara Adiabatica Isoterma Chimica Di fase
AU nCvAT nCvAT nCvAT 0 Q-W Q-W
AH nCpAT nCpAT nCpAT 0 2AH, - 3AH; A¥n
W 0 pAV -AU nRT In Vy/V, pAV pAV
Q AU AH 0 W AH; *n.r. AH:
AS | nGvInTo/T: | nCp InTo/T) 0 nR InVy/V, 2Zmp— 28wy | AH/T




Le sostanze pure 23

L’analisi delle transizioni di fase delle sostanze pure rappresenta una delle applicazioni pit
semplici della termodinamica ai sistemi di interesse chimico. Le transizioni di fase sono tra-
sformazioni fisiche, nelle quali quindi non muta la composizione chimica della sostanza.
Queste transizioni avvengono in particolari condizioni di temperatura e pressione che di-
pendono dalla sostanza in esame.

Una fase & una porzione di materia completamente uniforme sia fisicamente che chimica-
mente. Riconosciamo anche le fasi metastabili, ovvero quelle fasi termodinamicamente in-
stabili ma la loro trasformazione risulta cineticamente bloccata (elevata Ea).

II criterio termodinamico per la stabilita delle fasi e il potenziale chimico p, che per le so-
stanze pure equivale al Gm:

JG
W= o t = Gm per le sostanze pure
J p.T.n

I potenziale chimico misura la tendenza di una sostanza a subire un cambiamento.

1. AG in alcune trasformazioni
L’energia libera di Gibbs é stata introdotta gia nel capitolo di termodinamica ma non e stata
ancora approfondita a dovere. L’espressione pili comune per esprimere il dG e la seguente:

dG°=dH° - TdS°®
A partire da questa espressione possiamo sostituire le grandezze fino ad ottenere:

dG® = Vdp - SdT

Quest'equazione verra utilizzata per la trattazione termodinamica delle transizioni di fase.
A partire da quest’equazione possiamo vedere come varia il AG° variando p e T.

Temperatura costante: isoterma di Van't Hoff

I1 2° termine e nullo (SAT = 0) e sostituendo il V per un gas ideale si ottiene:
—Go p R
G, (p)=Gy +RTIn p—e Isoterma di Van’t Hoff
Quest’espressione vedremo che sara il punto di partenza di molte altre equazioni sul AG®°

Pressione costante: isobara di Van't Hoff

Il primo termine e nullo (VAp) e il secondo viene espresso in funzione del AH®. Si introduce
infine la costante di equilibrio nella relazione (come abbiamo gia visto AG® = -RTInK) cosi
ottenendo:

InK, -InK, =—r7(———) Isobara di Van’t Hoff

Quest’equazione considera i valori di AH® e il AS® indipendenti nel range di temperature
considerate.
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Un’altra equazione che trova grande utilita in chimica e quella relativa a una reazione chi-
mica. Il AG® di reazione si ricava infatti dai AG® di formazione:

AG® = VA;GS — vA;GSZ  Equazione del A:G° per le reazioni
,

Products Reactants

Generalita sui diagrammi di fase

Andiamo ora ad analizzare la termodinamica relativa ai
vari di stati di aggregazione di una sostanza pura, intro-
ducendo il concetto di diagramma di fase (vedi a lato).

Critical
point\

I diagrammi di fase mostrano le regioni di pressione e
temperatura nelle quali i diversi stati di aggregazione di
una sostanza sono termodinamicamente favoriti. Ogni
sostanza presenta un diagramma peculiare.

Nel diagramma le curve rappresentano i limiti d’esi-

Pressure, p

Vapour

stenza delle fasi e in questi stati termodinamici si ha la
coesistenza di entrambe le fasi considerate. Temperature, T

Riconosciamo inoltre 2 punti caratteristici in ogni diagramma

Il punto triplo rappresenta il punto in cui si ha la coesistenza di tutte e 3 le fasi contempora-
neamente. E” caratteristico di ogni sostanza.

I1 punto critico (Tc, pc) rappresenta il punto al di sopra della quale esiste il fluido supercri-
tico, ovvero un particolare stato della materia che presenta caratteristiche intermedie tra la
fase liquida e la fase vapore.

Ogni diagramma di fase presenta delle grandezze correlate alle transizioni di fase:

Tensione di vapore: e la pressione esercitata dal vapore in equilibrio con il proprio li-
quido/solido. Verra ben approfondita nel capitolo sulle miscele nella legge di Raoult.

Temperatura di ebollizione: e la temperatura alla quale la pressione esterna coincide con la
tensione di vapore. Se pesterna > pvapore si ha il liquido, se invece pesterna < pvapore si ha solo gas.

Temperatura critica: € la temperatura sopra la quale non e possibile ottenere liquido agendo
unicamente sulla pressione, ovvero la temperatura sopra la quale non si avra pit fase liquida.

Infine introduciamo la regola delle fasi di Gibbs, un’equazione che fornisce la varianza F,
ovvero il numero di variabili intensive che possono variare indipendentemente senza variare
il numero di fasi:

F=C-P+2 Regola delle fasi di Gibbs

La grandezza F ¢ la varianza, C e il numero di composti (per le sostanze pure C = 1) mentre
P rappresenta il numero di fasi (solido, liquido, vapore)
Dalla seguente formula possiamo fare alcune considerazioni:

— In una regione del diagramma la varianza e pari a 2 essendo C =P =1 (2 variabili fissabili
a proprio piacere)

— Nelle curve la varianza e pari a 1 essendo C=1e P =2 (1 variabile si puo fissare a proprio
piacere, I'altra € univoca e dipende dalla prima scelta).

— Al punto triplo la varianza e pari a 0 essendo C=1 e P =3 (le 2 variabili sono univoche).
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Termodinamica delle transizioni di fase
Analizziamo ora la variazione del potenziale chimico con la temperatura e con la pressione.

Stabilita e temperatura 1 T | p

A pressione costante avremo che VdP =0, quindi: 4

3 3 Solid

U =_S |5 Liquid
aT " 8 Vapour
P 5 /

Essendo Sm dei gas maggiore, la pendenza della E,
retta gassosa sara maggiore rispetto alle altre. Dal © Solid Liquid Vanour
grafico notiamo i campi di esistenza delle fasi. stable T, stable T,  stable

Temperature, T

Stabilita e pressione {1 p T 1

A temperatura costante avremo che SAT = 0, quindi:

au)
= | =V,
(ap i

High /Liquid

T ; Essendo il Vm di una sostanza sempre maggiore di 0
pressure avremo che pitt aumenta p pitt aumenta dp. Per sostanze
Solid % } .. con il liquido meno denso del solido (quasi tutte eccetto
H20) il volume molare del liquido € maggiore del solido
e quindi aumentando la pressione favorisco la fase solida
£ come si puo vedere dal grafico qui di fronte (aumen-
(a) Temperature, T tando la pressione aumenta la temperatura di fusione).

pressure

Chemical potential, u

Localizzazione dei limiti di fase

E’ possibile localizzare i limiti di fase (le curve presenti nel diagramma di fase) perché sap-
piamo che all’equilibrio le 2 fasi presenti «, 3 possiedono lo stesso potenziale chimico p:

m(os p, T) = u; p,T)
Si sostituisce quindi p = VAP — SAT ad ambo i membri ottenendo 1’equazione di Clapeyron
dp _ AyS
dT A,V

Quest’espressione si puo integrare e si ottengono diversi risultati a seconda del tipo di tran-
sizione (se ¢’ un gas si introduce pV =nRT)

trs

Transizioni Sostituisco dS e porto . A fus H T
solido-liquido dT a destra, poi integro p=p + In *
E da entrambe le parti A fus |4 T
Transizioni Sostituisco dVm =RT/P e P2 AH 1 1
solido-vapore dS e infine integro da In—=— ( i —
P1 R "T1 T2

liquido-vapore entrambe le parti



Le miscele

Dopo aver affrontato la termodinamica relativa alle sostanze pure in questo capitolo ci
occuperemo dello studio della termodinamica delle miscele, in particolar modo sulle
miscele binarie, ovvero formate da 2 componenti.

1. Le grandezze molari parziali

Si definisce grandezza molare parziale quella grandezza che dipende dalla composi-
zione di una miscela e che esprime il contributo termodinamico di ogni componente.

1. Volume molare parziale: il volume molare parziale e la grandezza che esprime la

variazione di volume del campione quando aggiungo 1

V. A% mole di componente alla miscela. Il volume V di una mi-
J

= scela e pari a:
n; p
p.Tin V = Vana + Vono

2. AG molare parziale: il AG molare parziale equivale al p del componente nella miscela.
Come per il volume molare parziale avremo che il Gm di una mi-
0G scela sara pari a:
s = on G = pana + pono
J p.,T.,n’

Oltre al potenziale chimico espresso in funzione di P e T (come espresso nel capitolo 4)
possiamo anche esprimerlo in un modo differente:

B =pa./po —» Forma generica
pA= A%+ RTInB —» < B=Xa — Soluzioni ideali
B=a — Soluzioni reali

Termodinamica del mescolamento

Ora ci occuperemo del calcolo di alcune grandezze a seguito del miscelamento di 2 so-
stanze che formano una soluzione ideale, di cui daremo la definizione quanto dopo trat-
teremo la legge di Raoult.

1. Sapendo che AG = Gt— Gi = (Na Ha + nb b))t — (Na Ya + Nb Wb)i Si otterra subito che:

AGnmix = nRT(Xa In(xa) + xb In(xbv)) Energia libera di Gibbs di miscelamento

2. Nelle soluzioni ideali le interazioni A-A e le interazioni B-B sono di pari entita rispetto
alle interazioni B-A. Da questa affermazione discende che:

AHmix=0 AVmix=0 Entalpia di miscelamento e volumi additivi
3. Essendo AG = AH - TAS e AH =0 avremo infine che:

ASmix = nRT(xa In(xa) + xb In(xv)) Energia libera di Gibbs di miscelamento
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3. Proprieta colligative

Si definiscono proprieta colligative quelle proprieta che dipendono dalla quantita di par-
ticelle in soluzione e non dalla loro natura chimica. Esse scaturiscono dalla riduzione di
potenziale chimico del solvente in conseguenza alla presenza del soluto (come abbiamo
visto nel punto 1.)

1. Innalzamento ebulliscopico: innalzamento della temperatura di ebollizione di un li-
quido data dalla presenza di soluto al suo interno. Esso infatti diminuisce la sua tensione
di vapore perché la presenza di particelle di soluto ostacola le molecole di solvente ad
andare in fase gassosa. Questa diminuzione di tensione di vapore fa si che bisogni rag-
giungere una temperatura piu elevata per eguagliare la pressione esterna con la pres-
sione di vapore.

Quantitativamente questo AT e espresso come:

ATZKeb'm°i

dove m e la molalita, Keb e la costante ebullioscopica ed i ¢ il coefficiente di Van't Hoff.

2. Abbassamento crioscopico: abbassamento della temperatura di fusione di un liquido
data dalla presenza di soluto al suo interno, la sua presenza infatti ostacola la solidifica-
zione del liquido.

Quantitativamente questo AT & espresso come:

AT =Kiemei

dove m e la molalita, Kcr e la costante ebullioscopica ed i € il coefficiente di Van't Hoff.

Purs Graficamente si dimostrano questi 2 fenomeni con la
liquid variazione di pu del solvente causata dal soluto. Come
possiamo notare la temperatura di fusione diminuisce
perché cambia la posizione della retta (la retta della so-
luzione e traslata rispetto alla retta del liquido puro a
causa della diminuzione del potenziale in seguito

Solutid

Freezing all’aggiunta del soluto).
z:;:;ssic Lo stesso fenomeno si riscontra nella temperatura di
ebollizione, qui pero la T aumenta e non diminuisce.

Temperature, T

3. Pressione osmotica: la pressione osmoticall e la
pressione che si deve applicare alla soluzione per Pure solvent Solution
arrestare 1’afflusso di solvente. :

L'uguaglianza dei potenziali chimici con le 2 diffe- 1X(p) ; u(p + 1)
renti pressioni (il solvente puro avra solo p, la so- \ T /

luzione avra p + pressione osmotica) implica che T |

per le soluzioni la pressione osmotica IT e data Equal at equilibrium

dall’equazione di Van’t Hoff

[I=meReTe-i
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4. Legge di Raoult: Secondo la legge di Raoult la tensione di vapore di una soluzione
ideale solvente e direttamente proporzionale alla sua frazione molare nella soluzione.
Avremo quindi che la tensione di vapore di A sara pari al prodotto tra la sua frazione
molare Xa e la sua tensione di vapore da puro pa*:

*
P A X A p A Legge di Raoult (Soluzione con soluto solido)
Se invece la soluzione € composta da due liquidi allora avremo che:
Ptot = PA T PB =P A°Xa + pBOXB Legge di Raoult (Soluzione di 2 liquidi)

Affronteremo meglio la legge di Raoult nei diagrammi di fase binari, analizzando le de-
viazioni che si hanno a seguito di una miscela a carattere non ideale.

5. Legge di Henry: Secondo la legge di Henry la pressione di vapore di un soluto e di-
rettamente proporzionale alla sua frazione molare Xs. Questa legge vale solo per le so-
luzioni diluite ideali, ovvero soluzioni ideali a concentrazioni prossime allo zero.

In formule avremo che:

pB = Kge* X5 Legge di Henry

Un altro modo di vedere la legge di Henry e pensare ]
T . . Ideal-dilute

che la solubilita di un gas (Xs) sia direttamente pro- solifion

porzionale alla sua pressione sulla soluzione (ps). (Henry)

Pressure, p

Come possiamo notare dal grafico le soluzioni reali
non seguono le 2 leggi alla perfezione, infatti si hanno
delle leggere deviazioni che dipendono strettamente
dalla sostanza in analisi. Tuttavia notiamo che:

- se X8 ~ 0 — Legge di Henry valida 0
- se X8 ~ 1 — Legge di Raoult valida

Ideal solution
(Raoult)

Mole fraction of B, x;

Ora approfondiremo i diagrammi di fase binari, approfondendo le deviazioni all’idealita
di alcune soluzioni reali.

4. | diagrammi di fase binari

I diagrammi di fase binari son i diagrammi relativi alle miscele con 2 componenti e ri-
sultano particolarmente utili per studiare come varia la composizione del vapore e del
liquido quando si variano le coordinate termodinamiche.

Di conseguenza suddividiamo i diagrammi di fase binari in 2 grandi categorie:

— Diagrammi Pressione — Composizione
— Diagrammi Temperatura — Composizione

I diagrammi pressione-composizione sono l'espressione grafica della legge di Raoult,
infatti a partire da essa andremo a descrivere i comportamenti delle miscele ideali e reali.

I diagramma temperatura-composizione invece risultano particolarmente utili per lo
studio dei processi di distillazione e per lo studio termodinamico dei sistemi che presen-
tano un eutettico e sistemi parzialmente miscibili
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1. Diagrammi Pressione — Composizione

Iniziamo il nostro studio con le miscele ideali, per poi espandere la trattazione a tutti i
tipi di miscele, ideali e reali.

Prendiamo una generica miscela formata dai componenti A e B. Avremo che la compo-
sizioni della fase vapore, secondo la legge di Dalton, saranno pari a:

L4y B
p p

Si e determinato sperimentalmente che queste composizioni non coincidono con le com-
posizioni dei componenti nella fase liquida Xa e Xv con la quale il vapore si trova in
equilibrio. Entra quindi in gioco la regola di Konowaloff, secondo cui la percentuale
del componente pilt volatile nel vapore sara maggiore rispetto alla percentuale dello
stesso nella fase liquida (Ya > Xa). Ovviamente la regola e valida per Xa # 0, Xa # 1.
Questa regola e facilmente visibile tramite un diagramma pressione-composizione:

Ya

B

Nel diagramma a lato abbiamo una miscela
ideale con 2 componenti A e B, dove A e il
piu volatile. Nel punto a del diagramma
avremo una miscela liquido/vapore con li-
quido di composizione Xa e vapore di com-
posizione Ya. Notiamo subito che Ya > Xa in
ogni punto del diagramma. Per determinare

Liquid

Pressure, p

Vapour

PR —

e |

le quantita di vapore e di liquido quando si
e nella ‘lente’ si usa la regola della leva:

0 XA
Mole fraction of A, z,

TNvapore lvapore = Nliquido lliquido

in cuil e la distanza tra il punto e la curva di equilibrio, mentre n solo le moli.
Quindi se mi trovo in una regione monofasica ho solo una fase, se mi trovo sulla curva
avro 99.99% della fase sulla curva (essendo | tendente a 0) mentre se mi trovo nella re-
gione bifasica vedo la distanza delle corde dalle 2 curve al punto di interesse.

Se la soluzione non sara ideale avro delle deviazioni che causeranno un aumento o una
diminuzione della pressione della miscela rispetto alla condizione di idealita:

Soluzione ideale Azeotropo altobollente Azeotropo bassobollente
be
5 +p3 “\\\\\
A pAo \‘\ ::\
Pe Pa Ps’ P /,_,—"'—/ \\\p"
Xa =1 Xp=0 Xp =1 Xp =0 Xp =1 Xp=0

Un azeotropo e una miscela che si discosta dall’idealita e verra approfondita nel pros-
simo paragrafo.

Ps
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2. Diagrammi Temperatura — Composizione

Questi diagrammi sono quelli piti comuni visto che solitamente si lavora in condizioni
isobare. L'utilizzo piu comune di questi diagrammi e per la distillazione frazionata, ov-
vero una tecnica di distillazione che sfrutta il fatto che due sostanze presentino volatilita
differenti. Sfrutta una serie di cicli ebollizione-condensazione in modo da ottenere la fase
vapore pura del componente piu volatile e la fase liquida pura di quello meno volatile.
Il numero dei cicli viene definito numero di piatti teorici.

Analizzeremo quindi i diagrammi temperatura-composizione per:
— Soluzioni ideali: distillazione frazionata completa v/

— Azeotropi bassobollenti: distillazione frazionata non completa X
— Azeotropi altobollenti: distillazione frazionata non completa X

Miscela ideale

Le soluzioni ideali presentano il dia-
gramma a lato. Partendo dal punto
al ottengo il liquido puro del com-
ponente B (meno volatile, Teo mag-
giore) e il vapore puro del compo-

Vapour
composition

Temperature, T

ol a4, nente A (piu volatile, Ter minore).
oiling . . .\
temperature Possiamo inoltre affermare che piu
of liquid

A le Teo sono differenti piu la separa-
zione richiedera meno piatti teorici.

2,0

Mole fraction of A, z,

Azeotropo bassobollente

Gli azeotropi bassobollenti vengono cosi de-
finiti perché le interazioni della miscela Vapour

K L . composition
sono deboli e quindi essa tende facilmente a

passare in fase vapore. Questo fa si che pre- Boiling .
temperature of liquid

sentino una Teb minore dei loro component:
cio va a confermare che presentino devia-
zioni positive nei diagrammi P-X. Partendo
dalla miscela otterrd sempre il vapore di
composizione azeotropica (b) mentre il li-
quido otterro A puro se parto dopo il punto
‘b” 0 B puro se parto prima del punto ‘b’".

Mole fraction of A, z, 1

Azeotropo altobollente

Gli azeotropi bassobollenti vengono
cosi definiti perché le interazioni della
miscela sono forti e quindi essa non
tende subito a passare in fase vapore.
Questo fa si che presentino Te» mag-
giori dei loro componenti e cio va a
confermare le deviazioni negative. Par-
tendo dalla miscela otterro sempre il li-
b a quido di composizione azeotropica (b)
Mole fraction of A, z, T mentre otterrd sempre il vapore puro.

Vapour
composition

[

Boiling
temperature of liquid

Temperature, T
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Diagrammi binari di miscibilita liquido-liquido

I diagrammi binari liquido-liquido mostrano le zone di temperatura e composizione in
cui 2 liquidi sono miscibili tra di loro o meno. Nel diagramma spesso si riscontrano tem-
perature critiche di soluzione Tuc , ovvero temperature oltre le quali i 2 liquidi sono
sempre completamente miscibili. La pi1 comune ¢ la temperatura critica superiore, ma

esistono diagrammi che presentano anche temperature critiche inferiori. Se sono pre-
senti entrambe le temperature si parla di lacuna di miscibilita.

P=1 Composition
T of second
. | Composition of phase
& | one phase
5
<
(0]
Q
£
©
all
0

Mole fraction of B, x, 1

Diagrammi binari solido-liquido

Questi diagrammi presentano un eutettico, ovvero un punto in cui la temperatura di
fusione e la piu bassa possibile. Nel diagramma e rappresentano dal punto ez e viene
definito punto eutettico. Analizzando il diagramma notiamo che partendo da a2 (2 li-
quidi 1 fase) e raffreddando comincia a formarsi B solido puro (usare la regola della leva

per le quantita). Successivamente continuo a raffreddare e dal punto as avra sia A che B
solidi.

Liquid + A

Temperature, T

Solid % ‘

)

~
O
A\
|

P=2 °

Mole fraction of B, x,



Chimica quantistica

Il seguente capitolo presentera alcuni dei principi fondamentali della meccanica quantistica,
analizzando i risultati sperimentali che abbatterono i concetti della fisica classica.

La meccanica quantistica e la branca della fisica che si occupa di studiare il comportamento
delle particelle subatomiche. In chimica viene utilizzata principalmente in 5 ambiti:

— Descrivere la struttura degli atomi e interpretazione dei loro spettri
Descrivere la struttura delle molecole e interpretazione dei loro spettri
Descrivere il moto traslazionale
Descrivere il moto rotazionale
Descrivere il moto vibrazionale } Spettroscopia IR

} Inorganica

} Questo capitolo

-
-
-
-

La meccanica classica racchiude le leggi che spiegano il moto degli oggetti comuni e dei pia-
neti, introdotte inizialmente da Newton. Secondo esse infatti:

Le transizioni energetiche avvengono a qualsiasi valore di energia
E’ possibile prevedere esattamente la traiettoria e la posizione delle particelle in ogni istante

La radiazione elettromagnetica € puramente un onda

Le leggi della meccanica quantistica

La meccanica quantistica fu la prima teoria che riusci a interpretare correttamente i dati spe-
rimentali relativi al moto delle particelle atomiche e subatomiche. Secondo essa:

— Le transizioni energetiche avvengono a valori di energia precisi e ogni livello energetico
€ quantizzato. Le transizioni energetiche seguono la legge di Planck:

AE =hv

— Non e possibile prevedere esattamente sia la posizione sia la traiettoria di una particella
subatomica in moto. Secondo il principio di Heisenberg infatti:

Ax Apx2h/4n

— La radiazione elettromagnetica ha una doppia natura: corpuscolare e ondulatoria. Se-
condo I’equazione di DeBroglie un corpo di massa m che viaggia a una velocita v presenta
anche un carattere ondulatorio con una lunghezza d’onda A pari a:

A=h/mv

— Ogni particella subatomica in movimento non segue una traiettoria definita ma si com-
porta come un onda ed & descritta da una funzione d’onda 1y, ovvero una funzione che ne
raccoglie tutte le informazioni dinamiche. Essa si puo ottenere risolvendo 'equazione di
Schrodinger (vista nel capitolo 1). A partire dall’equazione di Schrodinger studieremo i moti
traslazionali e rotazionali delle molecole.



IL MOTO TRASLAZIONALE 86

Il moto traslazionale

In questo paragrafo ci occuperemo dello studio T T
di una particella in una scatola, un sistemanel = o i
quale una particella di massa m e confinata en- %
tro 2 pareti poste a distanza L. Queste pareti &
sono a potenziale infinito e di conseguenzala .8
probabilita di penetrazione da parte dell’elet- §
trone & nulla, mentre all'interno della scatola &
(da 0 ad L non compresi) I'energia potenziale
della particella ¢ pari a 0. 0 Location, x L
543 2 1
Le energie di una particella in una scatola sono quan-
tizzate e sono contraddistinte dai numeri quantici n,
; che possono assumere tutti i valori interi positivida 1 a
g A x , piu infinito. Come avevamo visto nel capitolo 1 sulla
§ struttura atomica, all’aumentare del numero quantico
n aumentano i nodi della funzione d’onda 1, infatti:
n°nodi=n-1

Risolvendo I'equazione di Schrodinger per la particella in una scatola monodimensionale:
n?h?
8mL?

Quando n =11’energia viene definita energia di punto zero e la formula diventa:
hz

1=8mLz

n Energia di una particella in un box monodimensionale

Energia di punto zero di una particella

n  Questa energia minima discende direttamente dal

100 10 o L
. Classically allowe Principio di indeterminazione: non essendo la loca-
g 81 / o lizzazione della particella del tutto indefinita (es-
£ & sendo confinata), il suo momento non puo essere 0
n 8 T \
ur e quindi non puo essere nulla neppure la sua ener-
g 4 7 gia cinetica. L’intervallo tra livelli energetici adia-
W P
= 36 6 centi e espresso come:
2 25
5 5 (n+1)*h®  n*h? h?
w9 4 E.,.-E-= oy e 5 =(2n+1) >
o & 2 8mL 8mL 8mL

Studiando la densita di probabilita della particella nella scatola notiamo che questa diviene
uniforme con I’aumentare di n. La distribuzione a numeri quantici elevati rispecchia la mec-
canica classica: il combaciare delle 2 teorie viene definito principio di corrispondenza.

Se la particella si trova in una scatola tridimensionale di dimensioni tridimensionale allora:
2 2 2 2
n n, n;\h

=| T T |5 Energiadiuna particella in un box tridimensionale
wen T\ 2L I )8m

Essendo quindi piti numeri quantici si possono avere dei livelli energetici degeneri.
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Il moto rotazionale

La trattazione del moto rotazionale si suddivide in due parti, la prima delle quali affronta il
moto in 2 dimensioni, mentre 1’altra affronta il moto in 3 dimensioni.

Consideriamo il caso di una particella che ruota su un
anello (2 dimensioni) posto sul piano xy. L’energia po-
tenziale e costante e puo essere posta pari a 0, di con-
seguenza l'energia totale uguaglia I'energia cinetica.
Si puo dimostrare (non approfondiremo qui) che le
energie rotazionali sono pari a:

_mie

Em 21

m, =0,+1,%2,...

‘ Prendiamo ora in considerazione una particella libera di
P \ muoversi ovunque sulla superficie di una sfera rigida di rag-
4 gio r. Risolvendo opportunamente 1'equazione di Schrodin-
: ger per il sistema in esame si ottiene che i livelli energetici ro-
\ Y o = tazionali di una particella che ruota in 3 dimensioni hanno
"‘\ y energia pari a:

2

h
=—=1Il(+1 =
El 87T21 ( + ) l 0>1>2>



La cinetica chimica 2 6

In questo capitolo tratteremo inizialmente i moti molecolari dei gas e dei liquidi, sof-
fermandoci in particolar modo sul modello cinetico del gas ideale gia accennato.
Successivamente passeremo allo studio della velocita di reazione, mostrando la varia-
zione di essa con alcune grandezze.

Poi ci soffermeremo sulla dinamica di reazione, spiegando il concetto di urto efficace e
la teoria dello stato di transizione.

Concluderemo quindi con la catalisi, fenomeno chiave in molti processi chimici.

1. | moti molecolari

In questo paragrafo discuteremo il moto casuale delle molecole di un gas perfetto: il
modello cinetico su cui si basa questo moto presuppone che 1'unico contributo all’ener-
gia del gas si debba all’energia cinetica delle sue molecole. Secondo questo modello:

1. Il gas e costituito da molecole di massa m in moto casuale incessante

2. Le dimensioni delle particelle sono trascurabili

3. Le molecole interagiscono soltanto tramite brevi e infrequenti urti elastici, ovvero urti
nei quali si conserva l'energia cinetica totale delle particelle interessate.

Se I'unico contributo all’energia del sistema e I’energia cinetica allora possiamo scrivere:
Ecinetica = 3/2 nRT

Da definizione inoltre sappiamo che I’energia cinetica e pari a:
Ecinetica = %2 mV?

Da queste 2 equazioni otteniamo la dipendenza della velocita con la temperatura:
V=,/(3RTn/m)
Sapendo infine che m / n = MM della particella in fase gas otteniamo:
V =/(3RT/MM) Velocita quadratica media di un gas perfetto

Siam in grado di concludere che la velocita quadratica media di un gas ideale e diretta-
mente proporzionale alla temperatura e inversamente proporzionale alla massa molare.

Tuttavia, nel caso del gas reale dove si considerano gli urti dissipativi tra le particelle, la
velocita del gas copre un intervallo di valori assai ampio. Infatti prima di un urto una
molecole puo trovarsi a viaggiare velocemente, ma dopo 1'urto potrebbe essere accele-
rata o decelerata.

La frazione delle molecole dotate di velocita compresa tra v e v + dv e proporzionale
all’ampiezza dell’intervallo e si scrive f(v), anche detta distribuzione della velocita.
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La forma specifica di f(v) per le molecole di un gas fu elaborata da J.C. Maxwell:

32
f(U) =47 M ple~MV’2RT  Distribuzione delle velocita di Maxwell
2nRT

L’espressione puo risultare complessa a primo im- /\//Low témperatur,
patto ma racchiude in sé molte informazioni: OF Mah moleculer e
1. Pit aumenta v piu il termine eMV22RT decade /
. T . Intermedigte temperature or
esponenz1a1mer‘1te, quindi f(v) pl‘ccole'per v a?te. P m
2. Sempre studiando l’esponenziale ci aspettiamo &

che a MM alte la velocita decada velocemente a 0,
mentre a T alte la velocita decada lentamente a 0,

Distribution function, fiv)

confermando la proporzionalita citata prima.

srature or

VAN e
el

3. A v basse il termine v? prima di e diventa molto \

\

piccolo, quindi f(v) piccole per v molto piccole.
Speed, v

2. La cinetica chimica

Con questo capitolo si apre l'esplorazione della velocita delle reazioni chimiche.
Lo studio della cinetica di reazione permette di prevedere le quantita delle diverse specie
coinvolte in una reazione chimica nel tempo e inoltre porta a comprendere i meccanismi
delle reazioni chimiche, analizzando tutti gli stadi elementari di un processo.

2.1 La velocita di reazione
La velocita di reazione e definita come la variazione delle concentrazioni dei reagenti e
dei prodotti nell’'unita di tempo:

__ A[Prodotti] A[Reagenti]
Vformazione - T Vconsumo - - T

Quando la velocita di formazione uguaglia la velocita di consumo si raggiunge la con-
dizione di equilibrio dinamico, ovvero le concentrazioni delle specie rimangono inva-
riate nel tempo.

Nell’istante t si definisce velocita istantanea la pen-
denza della tangente alla curva nel punto x =t che de-

scrive la variazione della concentrazione con il tempo:
alJ
Vinst = % Velocita istantanea

Quando la stechiometria della reazione ¢ diversa da 1
bisogna considerare che specie a coefficienti v mag-
giori avranno velocita di consumo (o di formazione)
maggiore di quelle a coefficienti minori.

Affinché vi sia un'unica velocita la formula diventa:

Molar concentration, [J]

(a) Tangent, rate = slope

Product

(b) Tangent, rate = —slope

Reactant

Time, t

_1d[J]
Ll

——  Velocita di reazione

v, dt

Questa formula risultera particolarmente utile all’atto della determinazione delle leggi
cinetiche per le varie reazioni chimiche.
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2.2 Leleggi cinetiche

90

Si constata sperimentalmente che la velocita delle reazioni e proporzionale alla concen-
trazione dei reagenti elevata a una certa potenza. Ogni reazione viene quindi espressa

da una legge cinetica:
A+B—->C+D

V =k[A]"[B]™

Legge cinetica di una generica reazione

dove k e la costante cinetica, ovvero una costante tipica di ogni reazione che varia con la
temperatura. Le sue unita di misura variano in base agli esponenti delle concentrazioni:
questi vengono determinati sperimentalmente e dipendono unicamente dal meccani-

smo di reazione.

La reazioni vengono quindi dette di ordine n rispetto al reagente A, di ordine m rispetto
a B e di ordine complessivo m + n.
Esamineremo ora le reazioni di ordine 0, 1 e 2: per ogni tipo di reazione verra mostrato
come varia la concentrazione del reagente con il tempo e da questa si potra ricavare
I’espressione del tempo di dimezzamento t», ovvero il tempo necessario per dimezzare
la concentrazione iniziale di un reagente durante il corso di una reazione.

NB: Per ricavare t siimposta [A]

=12[A]o e si ricava l’espressione.

Ordine 0 Ordine 1 Ordine 2
-V=k=-d[A]/dt -V =Kk[A] =-d[A]/dt -V=Kk[A]?=-d[A]/dt
-[A]l=[A]o - kt - [A]l=[A]e™ -[A]l=[A]o/ (1 + [A]okt)
- tr=[A]o/2k - tw=In(2)/k -tu=1/k[A]o
[A] vstime In[A] vs time 1/[A] vs time
N N
N P b =.
‘\.k = -slope “\\ k=slope + :
\\\ \\\,_\ " /‘/’
’\ /”’//
’\\'\ /0/).
Dimostrazioni delle leggi cinetiche
1 [A] ot 3
Ordine 0 d[A] =—krdt d[A] == dt [A] — [A]O — krt
[Alo Y0

d(A (Al d[A ot [A]

Ordine 1 g = —krdt M = —kl dt ln — krt
[A] Jial, [A] Jo [Aly
d[A] rlALd[A N
. :—k dt — k d —5+C =TA1 :krt

Ordine 2 [A]2 T A Io A]2 [A] [A] [A]o

¢

(Al

1 --> Espressione della velocita

2 --> Integrazione

3 --> Risultato dell’integrazione
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Sperimentalmente 1’ordine di una reazione puo essere determinato attraverso l'utilizzo
di 2 metodi:

1. Metodo dell’isolamento: si misura il tempo di reazione utilizzando le concentrazioni
di tutti i reagenti in forte eccesso eccettuato uno. Quando le concentrazioni sono in forte
eccesso con buona approssimazione esse possono essere considerati costanti e quindi
vengono incorporate nella costante.

A+B — P con V =Kk[A][B] — Se [B] >>[A] avremo che V=k’[A] ove k’=k*[B]o
Le equazioni cosi ottenute vengono dette equazioni di pseudoprimo ordine. A questo

punto posso determinare la dipendenza della velocita dalle concentrazioni di ciascun
reagente isolandone uno alla volta, in modo da costruire alla fine il quadro complessivo.

2. Metodo delle velocita iniziali: in questo metodo si misura la velocita della reazione
facendo variare la concentrazione di un reagente alla volta e osservando la variazione
che si ha della costante cinetica. Ad esempio se raddoppiando la concentrazione di un
reagente (mantenendo fissa la concentrazione dell’altro) la velocita di reazione si rad-
doppierebbe allora la reazione sarebbe di ordine 1 rispetto a quel reagente.

c. Le reazioni che tendono all’equilibrio

Poiché tutte le leggi considerate finora trascurano la possibilita che abbia importanza
anche la reazione inversa, nessuna di esse riesce a descrivere accuratamente la velocita
complessiva quando la reazione e prossima all’equilibrio. A quel punto infatti i prodotti
possono essere talmente abbondanti che la reazione inversa non sia piu trascurabile.

A tal proposito consideriamo una generica reazione A = B:
Diretta A —B  v=LKkau[A] d[A]
—

. — - Kdi + Kiny
Inversa: B— A v = Kinv[ B] dt kd“ [A] k [B]

Se [B]o =0 allora in ogni momento avremo che [B] + [A] = [A].. Sostituendo avremo che:

d[A]
o kair [A] + kinv ([A]o — [A]) = - (kair + kiny) [A] + kinv [A]o
Risolvendo tale equazione differenziale e sapendo la relazione tra [B] e [A] otteniamo:
k; + kd' e—(kdir+kinv)t kdi‘r + kdir e—(kdir+ kinv)t
A — inv r A — A 0— A —
[ ] Kiny + Kair [ ]0 [B] [ ] [ ] Kiny + Kair
Per t — oo le concentrazioni raggiungono il valore di equilibrio e le equazioni diventano:
K;ny [A]O
[Aleg =
inv dir [B]eq . kd”_
_— = Keq -
[B] _ kdir [A] 0 [A] eq kinv
oq = ———————
a kinv + kdir

Esattamente alla stessa conclusione si poteva giungere sapendo che all’equilibrio le ve-
locita di reazione diretta e inversa devono essere uguali, quindi:

kdir[A] = kinv[B]
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d. Velocita e temperatura

La costante cinetica della maggior parte delle —=
reazioni aumenta con I’aumentare della tem-
peratura: si constata sperimentalmente che il
diagramma In K in funzione di 1/T fornisce
una linea retta, comportamento esprimibile
matematicamente introducendo due parame-
tri, uno che rappresenti l'intercetta e I’altro il
coefficiente angolare. A tal proposito si intro-
duce I'equazione di Arrhenius:

InA

Slope =-E/R

In k

Ea T
RT

I 2 parametri di Arrhenius sono:

- A, l'intercetta, e detto fattore pre-esponenziale ed esprime la frequenza delle collisioni
tra le molecole: questo ha le stesse unita di misura di K e quindi le sue dimensioni va-
riano a seconda dell’ordine di reazione.

- Ea e I'energia di attivazione, ovvero 'energia cinetica minima che i reagenti devono
possedere per formare i prodotti. Notiamo subito che un’energia di attivazione elevata
implica che la kenetica dipenda fortemente dalla temperatura. Se invece Ea sara nulla la
velocita sara indipendente dalla temperatura.

Ink.=InA—

Particolar attenzione va alle reazioni esotermiche prossime allo stato di equilibrio: I’ener-
gia di attivazione della reazione diretta sara minore dell’energia di attivazione della rea-
zione inversa. Da questo possiamo dire che al variare della temperatura la costante ci-
netica diretta avra un aumento minore rispetto alla costante cinetica inversa, e di conse-
guenza la velocita netta di reazione diminuira.

Un altro modo per esprimere la variazione di k passando da Ti a T2 € il seguente:

o D el

In-—== G | Forma alternativa dell’equazione di Arrhenius

kr,l - R Ti f1—'2

Analizziamo ora come varia ’energia potenziale molecolare nel corso di una reazione
chimica (grafico a destra).

La coordinata di reazione ¢ I'insieme dei moti
(variazione delle distanze interatomiche, varia- E
zione degli angoli di legame) che concorrono
direttamente a formare i prodotti partendo dai
reagenti. L’aggregato di atomi che corrisponde
all’intorno del massimo prende il nome di com-
plesso attivato. Qui le molecole reagenti si sono
avvicinate e hanno subito una tale distorsione
che bastera una ulteriore minima distorsione

Reactants

per sospingerle verso i prodotti. Boaclion coordinato

La configurazione di massima energia viene detta stato di transizione della reazione.
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e. La spiegazione delle leggi cinetiche

Come gia precedentemente accennato le leggi cinetiche sono frutto dei meccanismi delle
reazioni. Si definisce meccanismo di reazione l'insieme delle reazioni elementari che a
partire dai reagenti portano alla formazioni dei prodotti.

La molecolarita della reazione elementare indica il numero delle molecole che si trovano
a reagire in quello stadio: di conseguenza I’ordine di un reazione elementare coincidera
con la sua molecolarita.

— Una reazione unimolecolare ha una legge cinetica del primo ordine rispetto ad A:

A—P M =.-k* [A] Legge cinetica reazione unimolecolare

dt
Le reazioni unimolecolari sono frutto di un’instabilita intrinseca nel reagente, che lo
porta a decadere e a trasformarsi nel prodotto. La prima spiegazione coronata da suc-
cesso delle reazioni unimolecolari fu fornita da Lindemann e elaborata da Hinshelwood.

Nel meccanismo di Lindemann-Hinshelwood si suppone che una molecola del rea-
gente A si ecciti energicamente grazie all’urto con un'altra molecola di A in uno stadio
bimolecolare (e viceversa):

A+A S avea Moy
A+A=A*+A K ata O

A+A* S5 A+A o = KlAl[A%]
A Products
Alternativamente la molecola eccitata puo formare i prodotti: O
ks dfa
N LN

La velocita netta relativa ad A* sara quindi:

) g (AT [ A][AY] - K[ A%

Se lo stadio di formazione di A* € molto piu lento dello stadio in cui questo intermedio
decade a P allora si puo considerare che la velocita con cui questo intermedio muti sia
prossima a zero:

d[A+]
dt

Questa approssimazione viene solitamente denominata

— kl [A] 2 'k2 [A] [A*] k3 [A*] ~ Approssimazione dello stato stazionario

approssimazione dello stato stazionario. Questa permette
di semplificare enormemente i calcoli sulle reazioni conci-
netiche di reazioni piti complesse. Lo stadio di formazione
di A* viene definito stadio cineticamente determinante
(Rate determining step, RDS), ovvero e lo stadio pil lento
del meccanismo e controlla quindi la velocita complessiva
della reazione.

Lo stadio lento puo essere sia causato dalla pit1 alta barriera SRE; OE)OA)O

di attivazione sia da concentrazioni basse dei reagenti.
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Riprendendo I'equazione sopra possiamo trovare [A*] in funzione di [A]:

KalAl?
kAR R [A][AY] -Ka[A*] =0 - [A*] =

Pertanto la velocita di formazione di P sara:

d[P] k1[A]?
v =——=ks[A¥ = ks ———

dt k,[A] + k3
A questo punto notiamo che la legge cinetica non e del primo ordine, ma, se la velocita di
disattivazione di A* in A € molto maggiore di quella del decadimento di A* nei prodotti:

V2>>Vs — ke [A][A*] >>> ks [A*] > ke [A] >>> ks

e quindi sara possibile trascurare ks al denominatore, ottenendo:

d|P k,[A]? ki k
v = L = ks 1[4] —=3"1 [A] Cinetica di 1° ordine per k2 [A] >>>ks
dt kz [A] kZ

Si e ottenuta quindi una cinetica del 1°ordine: € da notare che le 3 costanti che compaiono
nella legge cinetica manifestano una dipendenza dalla temperatura di tipo Arrhenius:

ksky _ (Aze~(Ea3/RT)y (4,e~(Ea1/RT))  A,4,

= —(Ea/RT) = _
k, (A,e~(Eaz/RT)) 4, e ,dove Ea = Eas + Ea; — Eay

Keotale =

Tuttavia, con I’avanzare della reazione si riduce sempre piu [A], e quindi si avra k2 [A] <<ks.
Di conseguenza si otterra una legge cinetica del 2° ordine:

v = M = k3 —— ks [A] =k 1 [ A] 2 Cinetica di 2° ordine per k2 [A] <<<ks
dt ks

La ragione fisica del cambiamento di ordine e che quando [A] € molto bassa il 1° step diventa
lo stadio cineticamente determinante, e questo coincide con la legge cinetica di quellostep.
f. Reazioni competitive e reazioni consecutive

Per concludere questo paragrafo studieremo le leggi cinetiche di due casi comuni di reazioni:
1) Reazioni competitive (o parallele)

A — B wvv=ks [A] =-d[A]/dt
A —> C Ve =kc [A] = -d[A]/dt
La velocita netta di consumo di A sara quindi:

v —%— - ko[A] - ke [A] = - (ko + ko) [A]

Questa equazione differenziale si risolve nello stesso modo dell’equazione del 1°ordine:

[A] = [A] o ekb + kot Consumo di A nelle reazioni competitive

Scriviamo ora le velocita per i prodotti B e C in funzione di [A]o e integriamo:

= 4Bl _ 1 [A] = ko [AJo @+t — [B] = 22410 7 _ g+ k)

dt kp+ k.

a[c] (kb + ke k.[A]0 o
Ve = p — kelA] = ke [Alo etor i — [C] =72~ (1 - edb i
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Come notiamo dalle equazioni qui sopra il rapporto tra [B] e [C] e pari al rapporto delle k:

[B] kb
[C]  kc
Di conseguenza il rapporto tra le concentrazioni dipende dalle co- 4 - — TS2

stanti cinetiche. Tuttavia, se si lascia che la reazione pervenga all’equi-
librio, la quantita relativa dei prodotti e determinata da considera-
zioni termodinamiche piuttosto che cinetiche. Si parla di:

percorso termodinamico di reazione: il percorso con l’energia di at-
tivazione maggiore ma il prodotto termodinamicamente piti stabile.

percorso cinetico di reazione: il percorso con l'energia di attivazione
minore ma il prodotto termodinamicamente meno stabile.

P1
P2

La scelta del percorso di reazione verra approfondita in organica.
2) Reazioni consecutive (o a catena)

A—-I vi=ki [A] = d[I]/dt
{ I->P vp = kp [1] =-d[I]/dt

Scrivendo tutte le leggi cinetiche e risolvendo le equazioni differenziali otteniamo:

ki : ki e KP*t_ . o—kixt
o [A] = [Aoe™ o [0 =[AJo T (ek"— e'e™) o [P =[Alo(l +—— 2
ey ~ kp — ki
Per semplificare i calcoli possiamo applicare I’approssimazione dello stato stazionario:
da[1]
— =k [A]-kp[I] ~ 0
dt [ ] P[]

Si isola quindi [I] dall’equazione e si ottiene [I] = ki * [A]/kp. Sostituiamo questa espressione
nell’espressione della velocita e otteniamo:

d[P]
v = = k[l = kiA]

A questo punto possiamo risolvere 1'equazione differenziale e otterremo che:

o [A] = [A]p et e [M=0 o [P]=[Alo(l - k"

Allo stesso risultato di [P] giungevamo sapendo che, quando si applica 'approssimazione
dello stato stazionario, la seconda reazione e molto pit1 veloce della prima, e quindi si ha che:

k; e kprt_ kp kiRt

k,>>> ki ——  [P]=[Alo(1+ ) ~ [Alo(1 + —E—

3. Dinamica di reazione

Siamo finalmente nel cuore della chimica ed e qui che esamineremo i particolari di cio che
accade alle molecole all’acme della reazione: si disfano dei legami, si formano nuovi legami.
Questo capitolo e suddiviso in 3 paragrafi:

a. Dinamica di reazione in fase gassosa

b. Dinamica di reazione in soluzione

c. Teoria dello stato di transizioneu

Reaction coordinate
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a. Dinamica di reazione in fase gassosa

Consideriamo una generica reazione A + B — P con costante cinetica k: come abbiamo gia
visto la velocita di reazione e direttamente proporzionale alla frequenza degli urti tra le par-
ticelle e alla concentrazione di queste. Tuttavia solamente gli urti che presentano determinati
requisiti portano alla rottura dei legami dei reagenti per formare i prodotti.

Questi urti, detti urti efficaci, richiedono:

— un requisito sterico: i reagenti devono collidere con

una determinata orientazione, dettata dal fatto che al \
momento della rottura dei legami dei reagenti si ha la &

formazione dei legami dei prodotti. '

— un requisito energetico: i reagenti devono possedere

un energia cinetica minima pari a quella dell’energia di
attivazione della reazione, altrimenti non reagiranno.

Quando l'urto soddisfa questi 2 requisiti si parla di urto efficace e si formano i prodotti.
b. Dinamica di reazione in soluzione

Quando si e in soluzione gli incontri tra i reagenti avvengono in modo assai diverso che
quando si trattano i gas: le molecole reagenti infatti devono farsi largo nel solvente, quindi
inevitabilmente diminuisce la frequenza degli urti. Tuttavia, sempre per lo stesso motivo,
I’abbandono di una certa posizione e un processo molto lento, quindi 2 molecole di reagenti
che si incontrano rimangono vicine molto piu a lungo.

Questo effetto viene comunemente denominato effetto gabbia.

Consideriamo due molecole di reagente A e B in soluzione. Le reazioni in gioco saranno:

Avvicinarsi dei reagenti A+B—AB v=k[A]B]
Allontanarsi dei reagenti AB—>A+B v=k [AB]
Formazione del prodotto AB — P v =k3 [AB]

Applicando I'approssimazione dello stato stazionario possiamo ricavare la [AB]:

d[AB]
= = ki [A][B] - ke [AB] — ks [AB] ~ 0 ——> [AB] = "% [4][B]
La velocita di reazione sara quindi uguale a:
_ d[p] _ _ k3k1
v =" = klAB] = o [AlIB]

Ora possiamo distinguere 2 casi limite:

— Se la separazione di AB e molto piu lenta della formazione di P allora ks >> k2 e si parla di
reazioni controllate dalla diffusione. In questo caso la velocita diventa pari a:

v= S0 k) =22 (4)(8) = ki [4]13)

— Se la separazione di AB e molto piu veloce della formazione di P allora k2 >> ks e si parla
di reazioni controllate dall’attivazione. In questo caso la velocita diventa pari a:

d[P] k3 k1 [A] [B] = ks K eq [A] [B]

v =——=ks[AB] =
essendo ki / k2 la costante di equilibrio Keq relativa alla reazione A + B = AB

dt
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c. Teoria dello stato di transizione

Il modello che ora ci apprestiamo ad illustrare viene detto teoria Activated Transition
dello stato di transizione (o del complesso attivato): questo tenta di complex T
individuare i fattori principali che governano I'entita della costante
cinetica in base agli eventi che si svolgono nel corso di una reazione
chimica. Essa immagina una reazione tra A e B che proceda attra-
verso la formazione del complesso attivato C**, in rapido pre-equili-
brio conireagenti, che poi decade formando P:

A+B = C* vi=ki[A]

C*>P vp=kp[C*] Reaction coordinate

Reactants

Potential energy

Dalla 2° equazione possiamo quindi dire che la velocita di reazione aumenti con I’aumentare
di [C**]. Questo complesso attivato C** puo dare origine ai prodotti solo se passa per lo stato
di transizione. Quando A e B raggiungono I'equilibrio con il prodotto P avro che:

[C**] che va verso i reagenti = [C**] che va verso i prodotti

Se rimuovessi un prodotto la quantita di [C**] che deriva dalla trasformazione dei prodotti
in reagenti diminuirebbe, mentre [C**] che porterebbe dai reagenti ai prodotti rimarrebbe
costante. Complessivamente si avrebbe quindi una maggiore formazione dei prodotti ri-
spetto ai reagenti, in accordo con il principio di Le Chatelier.

L’aspetto quantitativo di questa teoria e espresso dall’equazione di Eyring:

AG++
k = kbxT e "RT Equazione di Eyring

h

dove AG*™ e I'energia libera di Gibbs di attivazione e si puo esprimere in 2 modi differenti:

* AG™" = -RTInK*" * AG™"=AH"- T AS**

L’equazione di Eyring e particolarmente utile in chimica fisica perché e la prima espressione
che riesce a correlare i parametri cinetici (k) con i parametri termodinamici (AG*™).

4, La catalisi

L’ultimo paragrafo del capitolo di cinetica riguarda la catalisi chimica. Energia
. \ N ornita
Un catalizzatore e una sostanza che, pur accellerando la velocita della dallesterno | .
reazione in gioco, non subisce un cambiamento chimico netto. Il cataliz- attiva
Energia

zatore agisce diminuendo l'energia di attivazione della reazione, for- necessaria
nendo un percorso alternativo che porta pero alla formazione degli

stessi prodotti.

Riconosciamo 2 tipi di catalizzatori: P

catalizzatore omogeneo
catalizzatore eterogeneo

Omogenei Eterogenei

Si trovano nella stessa fase Si trovano in una fase diversa

della miscela di reazione <+—— Catalizzatori > della miscela di reazione

Esempio: Enzimi Esempio: Idrogenazione su metallo
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1. Catalizzatori omogenei

I catalizzatori omogenei piti importanti sono gli enzimi, ovvero enzimi biologici costituiti da
acidi nucleici o proteine contenenti un sito attivo responsabile del legame con il reagente (o
substrato). Si ha un fenomeno di adattamento indotto, ovvero il sito attivo si modifica leg-
germente in base al substrato e, a fine reazione, ritorna allo stato originario. La cinetica enzi-
matica viene spiegata dal meccanismo di Michaelis-Menten, approfondito nel paragrafo 3.

2. Catalizzatori eterogenei

I catalizzatori eterogenei hanno il vantaggio di essere facilmente separabili dalla miscela a
reazione completata. I meccanismi con cui agiscono sono differenti, tra questi il pilt comune
¢ I’adsorbimento. Solitamente riscontriamo i catalizzatori eterogenei nell'idrogenazione ca-
talitica delle olefine, che utilizza reagenti in fase gas e il catalizzatore in fase solida.

3. Cinetica enzimatica

Le caratteristiche principali di molte reazioni catalizzate da enzimi sono le seguenti:

La velocita di formazione del prodotto € proporzionale alla concentrazione di enzima [E]o.
Per valori bassi di [S]o, il tasso di formazione del prodotto & proporzionale a [S]o.
Per valori elevati di [S]o, il tasso di formazione del prodotto diventa indipendente da [S]o.

Queste 3 caratteristiche vengono spiegate attraverso il meccanismo di Michaelis-Menten:
’

E+S=ES &,k

ES—P+E Kk,

Sappiamo che la velocita di reazione € espressa come la velocita di formazione del prodotto:

v=k,[ES]
Essendo la formazione di ES una reazione di equilibrio e la sua decomposizione in P ed E
veloce, possiamo applicare I'approssimazione dello stato stazionario:

Meccanismo di Michaelis-Menten

)=k B S]-KI[ES]~ K, [ES]=0
Da quest’espressione, sapendo che [E]o = [E] + [ES], sostituisco [E] ed isolo [ES], ottenendo:

(ES] = ka [E]o[S]
ka' + kb +ka[S]
Sostituiamo quest’espressione nella formula della velocita e otteniamo che:
ka [E]o[S]
ka' + kb +ka[S]

Ora dividiamo tutti i termini per ka e impostando Km = (ka” + kb) / ka e otterremo che:

v =kb * [ES] = kb *

kb [E]o[S]

v=kb* [ES] = 0 =t

Equazione di Michaelis-Menten

Km viene definita costante di Michaelis ed esprime l'affinita tra il substrato e I'enzima:

Bassa Km: alta affinita substrato-enzima Alta Km: bassa affinita substrato-enzima
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Dall’equazione di Michaelis-Menten possiamo trarre diverse conclusioni:

Per basse concentrazioni di S ([S] << Km) la velocita e di primo ordine e dipende da[S]
kb
=—|E[o[S
V= ¥m [E]o[S]
Per alte concentrazioni di S ([S] << Km) la velocita raggiunge una vmax dipendente solo da [E]o

V=Vnax = kb [E]O
Si puo sostituire quest’espressione nell’equazione di Michaelis-Menten e si ottieneche:

_ Vmax [S]
VT km+ [S]

Ora possiamo anche trovare 0.5 vmax, sostituendo v con 0.5 vmax nell’espressione qui di sopra:
v =0.5 vmax quando [S] = Km

Possiamo ora quindi mettere su grafico i risultati ottenuti in 2 differenti modi:

V di [S] Vinax
I
_ VUmax [S] g £ %V,
V - > o 2V max
Km + [S] g
o
KM

Substrate concentration

1/V di 1/[S] 1

K
1 1 KM 1 - 1 E«——SIope =TnL
— + - B K— _____ L max
U vmax vmax [S] i 5 1
\ f’/,/’ Vmax
0 1
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La chimica organica e quella branca della chimica che si occupa di studiare tutto cio che
riguarda i composti organici, ovvero i composti che derivano dagli organismi viventi, anche
se piu banalmente si potrebbero definire i composti contenenti carbonio (sebbene con qual-
che piccola eccezione).

Divideremo lo studio della Chimica Organica in 4 grandi macro argomenti:

— Le strutture organiche (dal capitolo 27 a 31): qui analizzeremo le strutture elettroniche
delle molecole organiche, facendo particolare attenzione agli orbitali molecolari delle princi-
pali classi di composti organici e come questi possano incidere sulla reattivita delle molecole.
— Le reazioni organiche (dal capitolo 32 a 40): in questa sezione approfondiremo la reat-
tivita di tutti i gruppi funzionali presenti nelle molecole organiche, studiando le reazioni in
cui questi sono coinvolti.

— Controllo insintesi organica (dal capitolo 41 a 44): dopo aver approfondito le nostre cono-
scenzesulle reazioni dei gruppi funzionali studieremo il loro utilizzo in sintesi organica, trat-
tando alcuni tipi di selettivita particolarmente utili per ottenere il prodotto desiderato (re-
gioselettivita, chemoselettivita, stereoselettivita, diastereoselettivita).

— Biochimica e polimeri (dal capitolo 45 a 49): chiuderemo quindi la chimica organica con
lo studio delle biomolecole e dei polimeri. Sara anche presente la Chimica Supramolecolare.

| composti organici e i gruppi funzionali

Come abbiamo gia accennato precedentemente, la chimica organica si occupa dello studio
dei composti del carbonio: questo elemento, a differenza di molti altri nella tavola periodica,
presenta un energia di legame relativamente alta e puo formare quindi lunghe catene car-
boniose. Inoltre si combina con altri atomi nella tavola periodica per formare una moltitudine
di composti con proprieta chimiche e fisiche completamente differenti: per questi motivi i
composti contenenti il carbonio vengono studiati in una disciplina a sé.

Di seguito vengono riportati gli elementi piti comuni in chimica organica:

1
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Data la moltitudine di composti organici esistenti nell'universo sarebbe impossibile poterne
studiare la reattivita uno per uno: sarebbe comodo poterne ridurre lo studio a delle strutture
ripetenti, per poi applicarle a tutti i composti in cui queste sono presenti.

A tale scopo vengono introdotti i gruppi funzionali, ovvero porzioni di molecola che pre-
sentano una particolare struttura chimica.

Di seguito riportiamo le strutture chimiche dei gruppi funzionali pitt comuni:

ey /§=<H §%H \(© ‘—i\i(l-l,R)2 “{.O‘H "{O\

alkane alkene alkyne benzene ring amine alcohol ether

(phenyl)
Ll R T <l T

alkyl halide thiol aldehyde ketone ester carboxylic amide
acid

Studiando quindi la reattivita di ogni gruppo funzionale posso prevedere le reazioni a cui
andra incontro un generico composto organico. Lo studio della reattivita parte pero dall’

Le strutture elettroniche degli idrocarburi

Come abbiamo gia visto nel Capitolo 2 (La struttura molecolare), quando 2 atomi interagiscono
per formare un nuovo legame chimico si ha I'interazione dei loro orbitali atomici per formare
un orbitale di legame e un orbitale di anti-legame:

0,0 oF

combine l in phase combine l out of phase
Q nodal plane
generates a bonding molecular orbital generates an antibonding molecular orbital

L’atomo di carbonio presenta la configurazione elettronica [He]2s22p?: i 4 elettroni di valenza
andranno a formare 4 legami covalenti, portando il carbonio al completamento dell’ottetto.

Tuttavia questo modello non riesce a spiegare 2 evidenze sperimentali:

1. Il carbonio con 4 atomi legati forma un tetraedro: come possono i 3 orbitali p e I’orbitale s
disporsi per formare questa geometria?

2. I due elettroni dell’orbitale s sono gia accoppiati, quindi il carbonio dovrebbe essere in
grado di formare solamente 2 legami, e non 4.

Questi due fenomeni vengono spiegati dall'ibridazione orbitalica: gli orbitali p ed s si ‘me-
scolano’ per formare orbitali ibridi con caratteristiche intermedie. Il carbonio puo formare:

- orbitali ibridi sp®: si formano dall’ibridazione di 3 orbitali p con 1 orbitale s
- orbitali ibridi sp? si formano dall’ibridazione di 2 orbitali p con 1 orbitale s
- orbitali ibridi sp: si formano dall’ibridazione di 1 orbitale p con 1 orbitale s

Esistono anche altre ibridazioni, come sp®d e sp*d?, ma non interessano 1’atomo di carbonio.
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L’ibridazione degli orbitali provoca un aumento globale dell’energia del sistema, tuttavia e
seguita dalla formazione di 4 legami covalenti, che abbassa di molto I'energia del sistema:
complessivamente si ha quindi un guadagno di energia.

Orbitali ibridi sp®>— I'alcano

L’ibridazione sp? si riscontra nei carboni impegnati in 4 legami sigma: questi carboni ven-
gono comunemente chiamati saturi, perché legano il numero massimo di atomi possibile (4).

an sp° orbital Riportiamo di seguito il diagramma MO del composto organico piu semplice: il metano CHa.

A

o —— ;

> ” Ay
> S S W W 3
= T T T T \ . et
g mix to make 4 x sp® orbitals %, combine with 2 x 1s orbitals from H *, X
2s —1+ \ 1sx4
5 it | | |
h R i S
AL AL Ay Ay
Ly kY 'y Ty o
four C-H o bonds

Notiamo che si ha la formazione di 4 legami o C-H a partire dai 4 orbitali 1s (relativi ai 4
atomi di idrogeno) e i 4 orbitali sp3 del carbonio. Questo diagramma ci fornisce alcune infor-
mazioni importanti:

1) La distanza tra gli orbitali di legame o e di anti-legame 0* rappresenta l'energia di le-
game: per il legame C-H questa energia € molto elevata, infatti gli idrocarburi sono sostanze
per lo piu inerti, ad eccezione di qualche reazione che richiede un innesco.

2) Gli orbitali 1s dell’'H sono a piu bassa energia di quelli sp® del carbonio: di conseguenza
lI'idrogeno contribuira maggiormente agli orbitali di legame, mentre il carbonio a quelli di
non legame. Questa considerazione tornera particolarmente utile nello studio della reattivita
del gruppo carbonilico, che tratteremo nei prossimi paragrafi.

Orbitali ibridi sp?— I'alchene

L’ibridazione sp? si riscontra nei carboni impegnati in 3 legami sigma e 1 pi greco: questi
carboni, insieme a quelli sp, vengono comunemente chiamati insaturi, perché legano un nu-
mero minore di quello massimo di atomi possibile (3 < 4).

plus remaining 2py orbital

add together then divide into
O * @ * DO three equivalent hybrid orbitals:

S+p—+p — 3X (1/38 + 2/3'3)
2s 2py 2p, 3 —

sp? orbital 2py

I carboni sp?sono tipici degli alcheni, dei composti aromatici e dei carbonili: in tutte queste
classi di composti il carbonio presenta un doppio legame con un altro atomo.
Esaminiamo ora I’alchene pit1 semplice: I'etene H.C=CH>

C-C © bond made from overlap

each C atom has three of p orbital on each C atom

sp? orbitals plus a p orbital

N

C—C o bonds made from -
overlap of sp? orbital on each C atom
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Riportiamo di seguito il suo diagramma MO (i legami C-H vengono trascurati per comodita).

molecular orbitals of ethene (ethylene) o*
S/ *, unfilled antibonding orbitals

c C
o— o poma A N Shee

unhybridized = 2p e N "__;_: 2p unhybridized
mix to make ,/ ) - \‘ mix to make
> 3 x sp? orbitals ~filled bonding C-C m orbital 3 x sp? orbitals
: S A4
%_/ AN P Sp ~—(_/
[0 N .
2 x sp? used in o 2 x sp? used in
bonds to 2 x H bonds to 2 x H
2s # J \ % 2s

~—H~ filled bonding C—C  orbital

Notiamo che si ha la formazione di 2 legami tra i due atomi di carbonio: il legame o, lungo
'asse di legame, e il legame 7, perpendicolare all’asse di legame. Questo diagramma ci for-
nisce alcune informazioni importanti:

1) La distanza tra gli orbitali di legame o e di anti-legame ¢* e maggiore della distanza tra
gli orbitali 7t e 7*: da questo possiamo affermare che il legame 7 € molto piu debole del o, di
conseguenza la reattivita degli alcheni vertera principalmente sulla rottura di questo legame.
2) Gli orbitali atomici dei 2 C presentano la stessa energia: di conseguenza i due atomi di
carbonio contribuiranno in egual modo agli orbitali di legame e a quelli di non legame.
Questa considerazione tuttavia non e sempre valida; se i 2 atomi presenteranno sostituenti
diversi i livelli energetici di partenza cambieranno, e la reazione potra avvenire in maniera
preferenziale su uno dei due (come vedremo nel capitolo sulla reattivita degli alcheni).

Orbitali ibridi sp? — il carbonile

Una trattazione simile a quella dell’alchene si riscontra nel gruppo carbonilico CO. Ripor-
tiamo di seguito la struttura molecolare del carbonile pit1 semplice, la formaldeide H2CO:
C—-0O n bond made from overlap

each atom has three of p orbital on C and on O

sp? orbitals plus a p orbital i

c&De
r A

C-O o bond made o

from overlap of sp? orbital on
each of Cand O

o

Riportiamo di seguito il suo diagramma MO (i legami C-H vengono trascurati per comodita).

; o*
orbitals;of the C=0 group /e, unfilled antibonding orbitals
\ c S R
keep one e s,
2p —¢— —T— =N p orbital 7‘—< i > Rg,
unhybridized ' 2p ">/ s\ N o)
> e Yo
o mix to make PR N . % keep one
— ol S \ =) f 2
° 3 x sp? orbitals ™ e 2p p orbital (@ # # P
c ' # . L unhybridized
: > " " N \‘\ mix to make
sp®’ s, filled bonding C—C = orbital \ 3 x sp? orbitals
2 x sp? used in \\\
bonds to 2 x H =2 <
25% = By e 2xsp are non-
2 22 bonding lone pairs

E ““filled bonding C-C o orbital A
ﬂ— s
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Notiamo che, come per l'etene, si ha la formazione di 2 legami tra 'atomo di carbonio e
quello di ossigeno: il legame o, lungo I’asse di legame, e il legame 7, perpendicolare all’asse
di legame. Questo diagramma ci fornisce alcune informazioni importanti:

1) Come per l'etene, la distanza tra gli orbitali di legame o e di anti-legame o* ¢ maggiore
della distanza tra gli orbitali 7t e ©*: da questo possiamo affermare che il legame 7 & molto
pitt debole del o, di conseguenza la reattivita dei carbonili vertera principalmente sulla rot-
tura di questo legame.

2) A differenza dell’etene, gli orbitali atomici del carbonio e dell’ossigeno si trovano a ener-
gie diverse: gli OA dell’ossigeno si troveranno a energie piu basse poiché, essendo piu elet-
tronegativo, gli elettroni verranno attirati maggiormente verso il nucleo, abbassandone
I'energia. Questa differenza energetica incide sulla sua reattivita: infatti 1'ossigeno contri-
buira maggiormente agli orbitali di legame, mentre il carbonio a quelli di non legame. Di
conseguenza I’atomo di carbonio sara soggetto agli attacchi da parte dei nucleofili (essendo
il LUMO 7t* pit1 concentrato su questo), con conseguente rottura del legame 7.

Orbitali ibridi sp - I'alchino

Siamo giunti all’'ultimo tipo di ibridazione, quella sp. Quest’ibridazione si riscontra nei car-
boni impegnati in 2 legami sigma e 2 pi greco: questi atomi di carbonio, insieme a quelli sp?,
vengono comunemente chiamati insaturi, perché legano un numero minore di quello mas-
simo di atomi possibile (2 <4).

plus two remaining 2p orbitals

add together then divide into
O + DO two equivalent hybrid orbitals: 8 @
2py 2py

S+P _ » 2x(Vos+ 'op)
2s 2p, 2 [ —

sp orbital

I carboni sp sono tipici degli alchini (-C=C-) e dei nitrili (-C=N): in queste due classi di com-
posti il carbonio presenta un triplo legame con, rispettivamente, un carbonio e un azoto.

Esaminiamo ora I’alchino pit1 semplice: I’acetilene HC=CH

C-C n bonds each
made from overlap of,
one p orbital on each

C atom

+ (D@ — @O eI

each C atom has two
sp orbitals plus two p orbitals

C—C o bond made
from overlap of sp
orbital on each

C atom

L’acetilene, essendo ricco di elettroni, presenta un’elevata reattivita nei confronti degli elet-
trofili: va incontro infatti a reazioni di addizione elettrofila, passando da sp a sp? ed even-
tualmente anche a sp?, in base alle condizioni di reazione.

Una proprieta che cambia con I'ibridazione del carbonio e I'elettronegativita:

carbonio sp3
aumento elettronegativita carbonio sp?
carbonio sp

Questo andamento riflette il carattere s degli orbitali ibridi (pitt aumenta pit gli elettroni si
trovano vicini al nucleo, e quindi I’atomo risulta piu elettronegativo).
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Le interazioni in chimica organica

Ora che abbiamo trattato 1’analisi strutturare di alcune classi di composti possiamo studiare
le interazioni che prendono parte nell’ambito della chimica organica.

In una generica reazione organica sono 2 le specie che interagiscono tra di loro:

1. Elettrofilo E*: questa specie e povera di elettroni. Presenta o una carica positiva o un orbi-
tale p vuoto (o ancora, un orbitale sigma molto debole come c-X);

2. Nucleofilo Nu: questa specie e ricca di elettroni. Presenta o una carica negativa o un dop-
pietto (o ancora, un orbitale sigma molto debole come C-Li)

L’interazione tra queste 2 specie puo essere fondamentalmente di 2 tipi:

1. Interazione elettrostatica: il movimento di elettroni € causato dall’attrazione tra le cariche;
2. Sovrapposizione orbitalica: il movimento di elettroni € causato dall’interazione orbitalica.

nucleophile nucleophile has

lone pair (filled 'II H
o non-bonding >N~ H
Cl orbital) =+ H | _H
L ! ®N
electrostatic : » H--Cl orbital V — 5 I|3
attraction overlap H 1 H
O_H H
H® H—BZ
) electrophile has @
electrophile an empty p orbital

ATTENZIONE: E’ bene ricordare che nel caso di un’interazione elettrostatica si ha comunque una
sovrapposizione orbitalica; cio invece non é valido per il contrario, dato che l'interazione orbitalica non
necessita che le 2 specie siano cariche.

L’interazione tra 2 specie avviene perché si ha un abbassamento globale dell’energie del si-
stema: questo guadagno in termini energetici dipende strettamente dall’energia degli orbitali
che prendono parte all’interazione, come viene mostrato nel seguente diagramma:

new molecular

A new molecular new molecular E orbitals
orbitals orbitals _— -
T Ay Al
’ \ P — \ 1
L, \ E - ' \ \
. P ) )
> s N —_— Y \ \
o E v Nu . \ -“ \“
- —_— . \ \
o . * # . v Nu N \
Ay . 1 Al . e
S KX s large ' . # " \ negligible
N L, energy ‘\‘ Pt ] y v Nu energy
% . Vgam \ # PR | Y\ \ % gain
‘#‘ """""""""" Y - |
interacting orbitals close inenergy ------- - » interacting orbitals differ greatly in energy

Di conseguenza l'interazione tra le due specie non puo coinvolgere degli orbitali causali, ma
saranno coinvolti gli orbitali per cui si ha il maggiore guadagno in termini energetici.
Questi orbitali sono gli orbitali di frontiera:

1. LUMO (Lowest Unoccupied Molecular Orbital): e 1’orbitale libero a piu1 bassa energia.
2. HOMO (Highest Occupied Molecular Orbital): & I'orbitale occupato a piu alta energia.

L’interazione tra questi 2 orbitali portera al guadagno energetico massimo, di conseguenza:

- piu e alto 'HOMO, piu il nucleofilo & buono
- piu e basso il LUMO, piu I’elettrofilo é buono



LLa coniugazione

Nel capitolo precedente abbiamo introdotto lo studio di alcune strutture organiche a partire
dal loro diagramma MO: in questo capitolo espanderemo la trattazione a tutti i sistemi co-
niugati, ovvero quelle porzioni di molecole (organiche e non) in cui si assiste a una deloca-
lizzazione elettronica.

La coniugazione

Lo studio del fenomeno della coniugazione e molto interessante dal punto di vista strutturale
e si riscontra in molti composti organici. Per essere tale, la coniugazione richiede almeno
uno dei seguenti requisiti:

- la molecola deve contenere due (o pit1) doppi legami separati da un legame singolo

- la molecola deve contenere un doppietto elettronico e un doppio legame separati da un
legame singolo

- la molecola deve contenere un orbitale p vuoto e un doppio legame separati da un legame
singolo

Le molecole con un elevato grado di coniugazione presentano un’insolita stabilita termodi-
namica: questa caratteristica deriva dall’interazione tra i vari orbitali p che costituiscono il
sistema coniugato. Questa interazione e possibile solo se gli orbitali sono paralleli tra di loro.

twist about this bond
e Sepgeg SRR,

All p orbitals can overlap a different planar structure:

these orbitals can no all p orbitals can overlap again
longer overlap—less
stable structure

La rotazione dei legami o compresi nel sistema di coniugazione richiede quindi un elevata
energia poiché porterebbe a sistemi non coniugati, quindi meno stabili.

NB: Questa elevata barriera cinetica si spiega anche analizzando la natura di questi legami o: infatti
la risonanza fa si che il legame sia parzialmente doppio, e non sia quindi puramente singolo.

Come abbiamo accennato prima, la coniugazione non richiede necessariamente la presenza
di due legame m separati da un legame o, ma puo anche coinvolgere coppie elettroniche di
non legame e orbitali p vuoti. Di seguito vengono riportati 2 esempi comuni:

O@

CO
A -
R R
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Se i doppi legami non sono separati da un legame o si € in presenza della classe di composti
dei cumuleni, in cui si ha la presenza di 2 o pitt doppi legami cumulati. I cumuleni piti sem-
plici, che presentano solo 2 doppi legami cumulati, vengono denominati alleni.

end carbons are central carbon is sp hybridized

sp? hybridized -
H
H,C=C=CH. "lugt%
allene

Gli alleni, e in generale i cumuleni, non presentano il fenomeno della coniugazione.

Analizziamo ora i 4 sistemi coniugati per antonomasia:
Il butadiene L’anione allilico

I1 benzene I1 catione allilico

Il sistema coniugato pit semplice: il butadiene

Partiamo dallo studio del sistema coniugato pitt semplice in assoluto: il \/\

butadiene, la cui struttura e riportata a lato.

La sua struttura organica ¢ composta da 4 atomi di carbonio sp? quindi si € in presenza di
due doppi legami coniugati. Il diagramma MO del butadiene si costruisce a partire dagli
orbitali molecolare del legame

label orbitals y1—y4 in increasing energy

A combine
out of phase —
alkene 1 A A A el alkene 2
three nodes [N
%

comblne-~~~ — s

in phase A A
two nodes

energy

combine
out of phase _

.
'

%
E

one node -

e

‘put four electrons into the two lowest orbitals

comblne S

~

in phase N

\
\
\
\
\
\
\
\

Da questo diagramma possiamo trarre diverse conclusioni:

1. L'HOMO del butadiene ha energia maggiore di quello dell’etene, quindi e pitt nucleofilo.
2. I LUMO del butadiene ha energia minore di quello dell’etene, quindi & piu elettrofilo.
Da queste 2 affermazioni possiamo notare che, nonostante il butadiene sia termodinamica-
mente piu stabile di 2 molecole di etilene, e sia piti nucleofilo sia piu elettrofilo.

3. I carboni con i lobi pit1 grandi del’lHOMO e del LUMO sono Ci1 e Cs, di conseguenza sa-
ranno quelli che prenderanno parte alla reazione (si puo dimostrare anche analizzando gli
intermedi che si formerebbero per ogni attacco).
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L’anione allilico

Spostiamo ora la nostra attenzione sul secondo sistema coniugato: 1’anione allilico, la cui
struttura e riportata qui sotto.

this carbon becomes V e

H base sp? hybridized S e alkene
i / H. O | /H
H H \ )
PR o A '
%y proton H H addtional p orbital
H H removed H H
propene the allyl anion p orbitals of the allyl anion

La sua struttura organica e composta da 3 atomi di carbonio sp? e si e in presenza di un
doppio legame e un carbanione coniugati. Il diagramma MO dell’anione allilico si costruisce
a partire dalle diverse combinazioni degli orbitali p:

label orbitals y1—y3 in
increasing energy

— Y3 - - net bonding = -2
oL LUA

>
o L two nodes
o L7
c R b )
® L. . Vo s net bonding = 0
3x2p .-combine A % ‘
) ~ ! \\
one node “put four electrons into the

lowest energy orbitals

P
% 2 net bonding = +2

Da questo diagramma notiamo subito che i carboni con i lobi pit grandi dell’HOMO sono il
C1 e il Cs, di conseguenza saranno quelli che prenderanno parte alla reazione (si puo dimo-
strare anche analizzando le strutture di risonanza).

L’analisi dell’orbitale LUMO non e invece rilevante ai fini della reattivita, dato che ha un
energia molto elevata e non sara quindi soggetto ad attacchi da parte di nucleofili (come si
potrebbe prevedere dalla sua struttura ricca di elettroni).

Il catione allilico
Passiamo ora ad un sistema coniugato molto simile a quello precedente: il catione allilico, la
cui struttura e riportata qui sotto.

this carbon carries a
vacant p orbital

H bromide H V ) ; # ;/H
H H leaves N
ZXy o H PC H . H>/%H
H Br H H H Br H vacant p orbital

allyl bromide the allyl cation p orbitals of the allyl cation
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La sua struttura organica e composta da 3 atomi di carbonio sp? e si e in presenza di un
doppio legame e un carbocatione coniugati. Il diagramma MO del catione allilico € molto
simile a quello dell’anione allilico, anche se quest'ultimo presenta 2 elettroni in piu

A
— Y3 net bonding = -2
A AU
> Lo
g two nodes
[
o bondi 0
o — net bonding =
3x2p {__C_"_"_‘?'_”E______%
: : put two electrons into the
one node ,lowest energy orbital
y
. % 2 net bonding = +2

Come per il diagramma dell’anione allilico, notiamo subito che i carboni con i lobi pit grandi
dell’HOMO sono il C1 e il C3, di conseguenza saranno quelli che prenderanno parte alla rea-
zione di addizione nucleofila (si puo dimostrare anche analizzando le strutture di risonanza).
L’analisi dell’orbitale HOMO non ¢ invece rilevante ai fini della reattivita, dato che ha un
energia troppo bassa e non sara mai in grado di attaccare un elettrofilo (come si potrebbe
prevedere dalla sua struttura povera di elettroni).

Il benzene e i composti aromatici

Lo studio dell’aromaticita € cominciato nella seconda meta del “800dalle strane proprieta di
un composto di formule CsHs la cui struttura era ancora incognita: i chimici dell’epoca non
riuscivano ad attribuire la grande stabilita di questo composto a una struttura plausibile. Ci
furono diverse proposte, di cui riportiamo le strutture di seguito (in ordine cronologico).

Claus Dewar Ladenburg  Armstrong Thiele Kekule

Solo l'ultima struttura, quella proposta dal chimico Kekulg, ¢ in accordo con tutti i dati spe-
rimentali, e rispecchia quindi la struttura reale del benzene.

L’aromaticita € una proprieta caratteristica di alcune sostanze che presentano almeno uno
dei seguenti requisiti;

- la porzione aromatica della molecola deve essere completamente coniugata

- la porzione aromatica della molecola deve essere planare

- la porzione aromatica della molecola deve essere ciclica

- dato n € N, il numero di elettroni del sistema aromatico deve essere pari a 4n + 2

L’ultima regola e denominata regola di Huckel ed e frutto di considerazioni orbitaliche
avanzate, che vanno oltre le conoscenze richieste in questo testo. Le molecole che possiedono
solo 4n elettroni sono definite antiaromatiche, e presentano un elevata instabilita.
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Ci sono alcune molecole in cui e facile riconoscere I’aromaticita:

Naphthalene Furan Indole

mentre altre molecole in cui il riconoscimento non € immediato:

)

Ione tropilio Azulene

Ci sono infine 3 casi particolari di aromaticita che e bene conoscere:

Aromaticita di Clar: esistono alcuni composti aromatici polici-
clici che apparentemente non rispettano la regola di Huckel. Un
esempio comune ¢ il pirene, la cui struttura e riportata a lato.
Questa molecola presenta 16 elettroni (n = 3,5), tuttavia ha un
forte carattere aromatico: la spiegazione risiede nella formazione
di 2 sistemi aromatici, il primo composto dalle 7 coppie elettroni-
che esterne (n = 3) e il secondo e la doppio legame centrale (n =0).
Di conseguenza non tutte le strutture di risonanza hanno la stessa
stabilita: la struttura di risonanza piu stabile e quella che presenta
piu sestetti aromatici. Questa viene denominata regola di Clar
ed e applicabile a tutti i composti aromatici policiclici.

_I o-aromaticita: I’aromaticita trattata fino ad ora coinvolge solamente

H + i sistemi con 4n + 2 elettroni m, tuttavia esiste anche un particolare
tipo di aromaticita, chiamata o-aromaticita, in cui 4n + 2 elettroni o
sono in risonanza in una struttura ciclica e planare.

H——H L’esempio pitt comune & quello dello ione Hs*, in cuin = 0.

: quando una molecola presenta un sistema
aromatico interrotto da 1 o pii legami o si parla di omoaromati-
cita. Le molecole omoaromatiche presentano un leggero ca-
rattere aromatico e possono essere anioniche o cationiche. Di
lato viene riportato un esempio: I’aromaticita dell’anione ci-
clopentadienile viene interrotta dalla presenza di 2 legami o.

e
Analizziamo ora il diagramma MO del benzene (la trattazione si potra estendere poi a tutte le

molecole aromatiche): il benzene € un composto di formula CsHs ed € la molecola aromatica
pitt semplice. Riportiamo di seguito la struttura:

I doppi legami fanno parte di un sistema coniugato ciclico, e si delocalizzano su tutto 1’anello.
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Di seguito viene quindi riportato il suo diagramma degli orbitali molecolari, costruito a par-
tire dai 6 orbitali p dei carboni sp?. Non forniremo un interpretazione del diagramma mole-
colare perché non e importante ai fini pratici, tuttavia nei capitoli a seguire verra approfon-
dita con cura la reattivita del benzene, e pil1 in generale delle molecole aromatiche.

all p orbitals out of phase: -->--. N

V4

two ways of having
two nodal planes: @/

energy

two ways of having
one nodal plane:

ER
55 <ty Ao *ff«:ﬁ\%ﬂ%

~— nodal plane through atoms nodal plane through bonds

all p orbitals in phase: @ @
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Passiamo ora al penultimo capitolo sull’analisi delle strutture delle molecole organiche: siamo
entrati dentro la materia studiando le strutture elettroniche di alcuni composti, in questo capi-
tolo studieremo come questi si dispongono nello spazio.

Conformazioni e configurazioni: cosa cambia?

Nello studio della Chimica Organica non possiamo limitarci a descrivere una struttura uti-
lizzando unicamente la sua formula molecolare: possono esistere infatti sostanze diverse che
presentano la stessa formula molecolare.

Gli isomeri sono molecole diverse che presentano la stessa formula molecolare.
Suddividiamo gli isomeri in 3 grandi categorie:
1. Isomeri costituzionali: sono isomeri che presentano legami chimici differenti

2. Isomeri configurazionali: sono isomeri non interconvertibili per semplice rotazione
Questo capitolo  { 3. Isomeri conformazionali: sono isomeri interconvertibili per semplice rotazione

Isomers

Do the compounds have the atoms
connected in the same order ?
NO | YES

Prossimo capitolo {

Constitutional

/L /o\/ | Stereoisomers |
OH

!
Do the compounds

have different... Can the compounds be
| interconverted by rotation
[ I ] about single bonds ?
functional locations for functional backbone
roups or substituents
groups group: ‘ NO YES
functional skeletal l l
o OH Configurational |COnformalional l
)\ T o )\ T )\
oH Is the isomerism due to CH; '_l'H I-?—" r‘H
restricted rotation ? ,.)—( H
YES NO U¥ “ch, cHy o
| 3 300

i

cis-trans
(geometric) l Optical l l
Are the compounds
| i non-superimposable
mirror images ?

=
—

(r oy )

[
g H CH,CH;  CH,CH
CHy s , CHz s+ o 2 zH 2CH;
a1 \H v cl
e H e H CH; CH
CHs e CH; “g, - =
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Per capire meglio la differenza tra isomeri conformazionali e isomeri configurazionali ana-
lizziamo alcuni esempi di entrambi i casi:

H
Isomeri /_/—/ Lo Howe ]: Me Hom/""‘e ﬁy\et
conformazionali H““ COH :In:‘ CO.H Et
Me coaH
$4CO,H S

Isomeri
configurazionali TN "'““ CO.H

Notiamo subito che gli isomeri conformazionali sono ottenuti dalla rotazione attorno a un
legame semplice: essendo la barriera rotazionale bassa si interconvertono velocemente.

Per gli isomeri configurazionali non vale la stessa cosa: la conversione da un isomero all’altro
richiede la rottura di un legame, che puo essere 7 0 .

Riportiamo di seguito alcune rotazioni e le rispettive barriere energetiche:

A B oC D
H
H S H = %\ /Me
\ﬁ—% /j\/ H /N /5&/
Me
12 kJ mol™! 30 kJ mol™! 85 kJ mol™! 260 kJ mol™!

Conformazione dell’etano

Partiamo studiando la conformazione piu semplice: quella relativa all’etano. Si possono
avere 2 casi estremi: tutti gli idrogeni sono eclissati, e tutti gli idrogeni sono sfalsati.
Di seguito vengono riportate le energie relative all’angolo diedro tra 2 idrogeni.

0=0°
m
___________ eclipsed ____eclipsed ____ eclipsed
T 12 H H“H"H
g H 4 H  H
2 in the eclipsed
- conformation,
2 6 =0, 120, or 240°
2
(0]
o 6=60°
>
= H
3 H H H H
= NN N H““H"H
0 staggered staggered staggered H H H H
H
in the staggered
I I | [ | | conformation,

0 60 120 180 240 300 360 6 =60, 180, or 300°
dihedral angle 6

Queste due conformazioni sono in rapido equilibrio, tuttavia, come possiamo notare sopra,
la conformazione sfalsata € molto pil stabile rispetto a quella eclissata.
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Questo andamento energetico e spiegato da 2 importanti fattori:

1) Fattore sterico: gli idrogeni tenderanno a stare il pit lontano possibile tra di loro
2) Fattore elettronico: nella forma sfalsata si ha una stabilizzazione elettronica

eclipsed: staggered: - .
filled orbitals repel stabilizing interaction between N H
filled C—H o bond... S.H
o and empty C-H ¢*
H H antibonding orbital
H "H
H H

Conformazioni del butano

Passiamo ora allo studio di un sistema leggermente pitt complesso: il butano. A differenza
dell’etano, le conformazioni possibili sono 4. Le riportiamo in ordine di stabilita decrescente:

- Sin-periplanare: la conformazione e eclissata e i 2 metili sono vicinali

- Gauche: la conformazione e sfalsata e i 2 metili sono vicinali

- Anti-clinale: la conformazione é eclissata ma i 2 metili non son vicinali

- Anti-periplanare: la conformazione e sfalsata e i 2 metili non sono vicinali

Di seguito vengono riportate le energie relative all’angolo diedro tra 2 metili.

syn-periplanar syn-periplanar
MeMe MeMe
anticlinal anticlinal
H HMe
HH H HMe HH ﬁ'
20 —]
synclinal I\Hne ﬁl HH |'.\|ne synclinal
5 45 — or gauche i-periol or gauche
g Me anti-periplanar Me
2 H H
S 10 —
<
Q
5
o 5
2
5
9 0 —
6/
I I I I I [
0 60 120 180 240 300 360

Conformazioni delle molecole cicliche

In questo paragrafo analizzeremo le strutture tridimensionali di alcune molecole cicliche. Per
cominciare lo studio di queste conformazioni partiamo dalla lettura del seguente grafico:
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Notiamo che la stabilita decresce passando da 3 termini a 6 termini, poi aumenta sempre di
pitt con I'aumentare della grandezza dell’anello. Ci sono 2 parametri di cui tener conto per
spiegare questo andamento:

1) La tensione d’anello, che dipende dall’angolo di legame del ciclo: piti questo si discosta
da 109°, piu la tensione d’anello aumenta, e con questa anche l'instabilita.

2) L’ingombro sterico, ovvero la repulsione che nasce dalla vicinanza spaziale degli atomi
legati ai carboni del ciclo

La tensione d’anello ¢ minima nel ciclopentano, in cui gli angoli sono di 110°, mentre I'in-
gombro sterico e assente nel ciclo a 6 termini: questo fa si che queste 2 strutture siano quelle
piu stabili, e non a caso anche quelle pil frequenti nello studio della chimica organica.

Analizziamo velocementte tutte le strutture tridimensionali:
Ciclopropano

Il ciclopropano CsHs € il pitt semplice degli idrocarburi ciclili, dato che presenta il numero
minimo possibile di atomi che formano 'anello. La struttura e planare, di conseguenza e
particolarmente instabile sia per I'elevata tensione angolare (60° al posto che 109°) sia per la
repulsione da parte degli idrogeni (che sono tutti eclissati).

iy

view along C-C

——> H2C

Ciclobutano

Nel ciclobutano, di formula CsHs, I'anello si distorce da una conformazione planare per ri-
durre le interazioni steriche, anche se questo riduce ulteriormente gli angoli di legame e
quindi aumenta la tensione d’anello. Il ciclobutano adotta quindi una conformazione rag-
grinzita o "forma ad ala".

Ciclopentano

Una spiegazione analoga si ha per il ciclopentano: in un ipotetica conformazione planare la
tensione d’anello sarebbe nulla, tuttavia sarebbe presente una tensione sterica causata dai
legami C-H eclissati. La conformazione energetica minima adottata & un equilibrio di questi
due effetti, e quindi, come nel ciclobutano, I'anello si distorce per ridurre queste interazioni,
aumentando di poco la tensione d’anello. Il ciclopentano adotta una forma che si avvicina a
una “busta”, con quattro atomi di C in un piano e uno sopra o sotto di esso. Gli atomi nell'a-
nello si alternano rapidamente per non trovarsi nel piano.
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Cicloesano

I dati sui calori di combustione mostrati all’inizio del capitolo mostrano che il cicloesano

presenta un elevata stabilita termodinamica. Questo deve significare che non solo non sia

presente una tensione angolare, ma anche nessuna interazione sterica dovuta ai legami C-H.

Un modello tridimensionale che rispecchia entrambe queste caratteristiche e quello della
, che si presenta nel seguente modo:

view along C-C

a side-on view of the chair a view of cyclohexane looking a Newman projection
conformation of cyclohexane along two of the C—C bonds of the same view

La vista lungo i due legami C-C dell’anello mostra chiaramente che non ci sono legami C-H
eclissati (infatti, tutti i legami sono completamente sfalsati, dando la minore energia possi-
bile). Il cicloesano puo presentarsi anche in un'altra forma: la conformazione a barca. In que-
sta disposizione spaziale ci sono quattro paia di legami C-H eclissati, di conseguenza la con-
formazione risulta meno stabile.

_ flagstaff
L, positions -~

view along C-C

HH H
) N & W“
bowsp;'it HHy HH

position J J J

Diamo un altro sguardo alla conformazione della sedia riportata precedentemente: tutti e sei
gli atomi di carbonio sono identici, ma ci sono due tipi di idrogeni: un gruppo si attacca
verticalmente verso 'alto o verso il basso e comprende idrogeni in posizione assiale; l'altro
gruppo invece sporge lateralmente e comprende idrogeni in posizione equatoriali.

h H H<—these hydrogen atoms are all 'up'
relative to their partners on the
same C carbon

these hydrogens are all 'down'
/ relative to their partners on the
H H same C atom

Dall’esistenza di 2 tipi di posizioni differenti discende che, per i cicloesani con almeno un
sostituente, possano esistere due molecole isomeriche.

X
m'/x —_—— m‘\
< H
H

I due isomeri sono conformeri che si convertono I'uno con l’altro: a temperatura ambiente
I'equilibrio € rapido, ma quando la temperatura si abbassa diventa piu lento, a tal punto da
riuscirli a separare. L’equilibrio € dovuto all'inversione dell'anello, in cui tutti i legami che
erano assiali diventano equatoriali e viceversa.
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L'intero processo di inversione puo essere scomposto nelle conformazioni mostrate di se-
guito. Le frecce verdi indicano la direzione in cui i singoli atomi di carbonio dovrebbero
muoversi per arrivare alla conformazione successiva

i +

4

A%%{ e
chair half-chair twist- boat half- chaerB cha|r

Equilibri conformazionali nei cicloesani sostituiti

Abbiamo trattato 1'equilibrio conformazionale che si viene a creare nel cicloesano, ma non
sappiamo ancora come questo sia influenzato dalla presenza di determinati sostituenti.

Cicloesani monosostituiti

In un cicloesano monosostituito, possono esistere due differenti conformeri di sedia: uno
con il sostituente assiale, I'altro con il sostituente equatoriale. I due conformatori a sedia sa-
ranno in rapido equilibrio (secondo il processo che abbiamo appena descritto) ma non
avranno la stessa energia. In quasi tutti i casi, il conformatore con il sostituente assiale e piu
alto in energia, il che significa che questa forma sara meno presente all'equilibrio.

[

Ci sono due ragioni per le quali il conformero assiale ha un'energia maggiore rispetto a
quello equatoriale. Il primo e che il conformero assiale e destabilizzato dalla repulsione tra
il gruppo assiale X ed i due atomi di idrogeno assiali sullo stesso lato dell'anello. Questa
interazione e nota come interazione 1,3-diassiale. Man mano che il gruppo X diventa piu
grande, questa interazione diventa piu intensa e I’equatoriale diventa sempre piu favorito.

La seconda ragione e che nel conformero equatoriale il legame C — X & antiperiplanare a due
legami C-C, mentre, per nell’assiale il legame C-X e sinclinale (gauche) a due legami C-C.

H
H Hg H2
H
the black bonds are antl-penplanar the black bonds are syncllnal (gauche)
(only one pair shown for clarity) (only one pair shown for clarity)

Cicloesani disostituiti

Quando ci sono due sostituenti sull'anello, e possibile incontrare coppie di stereoisomeri (che
tratteremo nel capitolo successivo) . Ad esempio, ci sono due isomeri dell'l,4-cicloesandiolo:
in uno (I'isomero cis) entrambi i sostituenti sono sopra o sotto I'anello del cicloesano; nell'al-
tro (I'isomero ) un gruppo e sopra e un gruppo e sotto l'anello. Riconosciamo 2 casi:

- per un cicloesano disostituito in cui entrambi i sostituenti si trovano nella stessa posizione
(sono entrambi assiali o entrambi equatoriali), la conformazione favorita € quella con en-
trambi i gruppi in posizione assiale (come si poteva evincere dalle considerazioni precedenti)
- per un cicloesano disostituito in cui i sostituenti si trovano in posizione diversa (sono uno
assiale e uno equatoriale), la conformazione favorita € quella con il gruppo meno ingombrato
in posizione assiale.
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Come vedremo meglio nel capitolo delle reazioni di sostituzione nucleofila, in taluni casi la
stereochimica dei sostituenti nell’anello incide sul percorso di reazione: di seguito ne viene
mostrato un esempio.

equatorial leaving group axial leaving group

approach hindered ﬂu H
by green axial Hs
2 H
t-Bu QS tBu .

%

Per concludere il capitolo tratteremo brevemente lo studio conformazionale delle molecole
composte bicicliche. In base al collegamento fra i 2 cicli, vengono suddivise in 3 gruppi:

Nu
Conformazioni delle molecole bicicliche

Nei composti spirociclici, i due anelli condividono un solo atomo, I'atomo spiro, che di solito
€ un carbonio quaternario. Di seguito riportiamo un esempio di composto spirociclico:

(X

Nei composti biciclici a ponte, i due anelli condividono tre o piu atomi, separando i due
atomi della testa di ponte da un ponte contenente almeno un atomo. Ad esempio, il norbor-
nano, noto anche come biciclo [2.2.1]-eptano, puo essere visto come una coppia di anelli ci-
clopentanici che condividono ciascuno tre dei loro cinque atomi di carbonio.

Y

Nei composti biciclici fusi, due anelli condividono due atomi adiacenti. In altre parole, gli
anelli condividono un legame covalente, cioe i cosiddetti atomi della testa di ponte sono di-
rettamente collegati. Di seguito riportiamo un esempio di composto biciclico fuso:

L)

Particolare attenzione ricade sullo studio conformazionale della decalina: la decalina e costi-
tuita da due anelli di cicloesano fusi in un comune legame C-C. Sono possibili due stereoiso-
meri, a seconda che gli atomi di idrogeno alla giunzione dell'anello siano cis o trans. Per la
cis-decalina, il secondo anello deve unirsi al primo in modo che sia assiale in un punto di
attacco ed equatoriale nell'altro; per la trans-decalina, il secondo anello puo essere unito al
primo in posizione equatoriale in entrambi i punti di attacco.

this bond is equatorial both green bonds
H on the black ring H are equatorial
H on the black ring
O'i) |
H
H <— this bond is H
axial on the

trans-decalin

cis-decalin black ring H



La stereochimica

Dopo aver analizzato le conformazioni spaziali di alcuni composti organici possiamo espan-
dere la nostra trattazione a tutti i tipi di composti isomerici:

La stereochimica e la branca della chimica organica che studia le disposizioni spaziali dei
composti isomerici e, a partire da queste, ne descrive le proprieta chimiche e fisiche.

Tratteremo quindi lo studio degli isomeri costituzionali, degli isomeri geometrici e infine
degli isomeri ottici (gli isomeri conformazionali sono stati trattati nel capitolo precedente).

Isomeri costituzionali

I primo tipo di isomeria che affronteremo e I'isomeria costituzionale: prendiamo ad esempio
il cicloesanolo e I'esanale. Questi due composti non presentano proprieta comuni, tranne
una, la formula molecolare CsH120: vengono quindi definiti isomeri costituzionali.

Si definiscono isomeri costituzionali due molecole che presentano la stessa formula mole-
colare ma che hanno legami chimici differenti.

Due isomeri costituzionali presentano sia proprieta chimiche sia proprieta fisiche differenti.
In base alla differenza strutturale, si riconoscono 3 tipi di isomeri costituzionali:

1. Isomeri di catena: presentano delle catene carboniose con strutture differenti. Un esempio
comune sono il n-butano e I'isobutano (2-metilpropano).

A

Chemical Formula: C4H;y  Chemical Formula: C4H,,

2. Isomeri di posizione: differiscono per la posizione di un gruppo funzionale nella catena.
Un esempio comune sono 1"1-clorobutano e il 2-clorobutano.

I )\/

Chemical Formula: C4HyCl Chemical Formula: C4HyCl

3. Isomeri di gruppo funzionale: presentano 1 o pit1 gruppi funzionali differenti. Un esem-
pio comune sono l'etanolo e il dimetiletere.

\/OH /O\

Chemical Formula: C,H;O  Chemical Formula: C,H;O
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Isomeri geometrici

Passiamo ora al secondo tipo di isomeri, ossia quelli geometrici: queste molecole fanno parte,
insieme agli isomeri ottici e conformazionali, del gruppo dei stereoisomeri, cioe quegli iso-
meri che presentano gli stessi legami chimici ma che differiscono per la disposizione che
assumono nello spazio.

Si definiscono isomeri geometrici due stereoisomeri che nascono dall'impossibilita di rota-
zione attorno a un legame.

L’isomeria geometrica si riscontra quindi nei composti contenenti doppi legami e ricono-
sciamo diversi casi. Prendiamo un generico alchene con la seguente formula molecolare:

R1////Il,~C_ C ,\\\\\\\ R3
RY VYR

2 4
Riconosciamo 3 casi differenti:
1) Quando almeno un lato presenta entrambi i sostituenti uguali (ovvero R1 = Rz 0 Rs = R4)
allora la molecola non presenta isomeri geometrici.
2) Quando nei 4 sostituenti ci sono 2 sostituenti uguali a coppie (ovvero Ri =Rse R2 =Ry, 0
R1 = R4 e R2 = R3) allora si parla di isomeria cis/trans: nella fattispecie se i sostituenti uguali

sono dalla stessa parte (ovvero Ri = Rs e R2 =R4), allora si parla di isomero cis, mentre se sono
da lati opposti (ovvero Ri = R4 e R2 = R3) si parla di isomero trans.

H\ B /H H\ /CH3
/C—C\ /CZC\
H3C CHg HsC H

cis-2-butene trans-2-butene

3) In tutti i casi restanti, ovvero quando nei 4 sostituenti ci sono almeno 3 sostituenti diffe-
renti, allora si parla di isomeria E/Z: si utilizzano le regole CIP (Cahn-Ingold-Prelog) sui
sostituenti di ogni carbonio e si determinano quelli di priorita maggiore. Se quest'ultimi sono
entrambi dalla stessa parte si parla di isomero Z (Zusammen, insieme), se invece sono da parti
opposte si parla di isomero E (Entgegen, di fronte).

cil 2CH4 H? 2CH,
N/ L
/ 0\ / 0\
H? el el cr
Eisomer Zisomer

La stereoisomeria configurazionale non si riscontra solo nei composti alchenici ma anche nei
cicli disostituiti: anche in questi composti infatti la rotazione attorno al legame e impedita,
dato che causerebbe la rottura del ciclo.

H H
NCl :CI

cis- trans-
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Isomeri ofttici

Passiamo ora all'ultimo tipo di isomeria, quella ottica. Cominciamo il paragrafo con uno stu-
dio di caso, analizzando la seguente reazione:

. . nitrile ends up pointing forward
cyanide approaching from

front face of carbonyl group
(o]

hydroxyl
Co®@ NC, OH<Z onds up
| E R \)J\ H S R \)i pointing

H back
I Q\QV\\ j product A

%,

OeN R 'H °eN CN __
cyanide forms a cyanide approaching from hydroxyl ends up pointing forward
new bond with back face of carbonyl group y
the old p orbital (o) nitrile
R \)J\ H $©N ends up
_— R N pointing
141 H H back
! product B
©cN

Come possiamo notare nella figura soprastante il cianuro attacca I'orbitale t* dell'aldeide e
forma un nuovo legame con il carbonio. Questo attacco puo avvenire su entrambe la facce
del piano, ovvero puo avvenire in "fronte" o in "retro" con uguale probabilita. Ma questi due
prodotti sono diversi?

Se li mettessimo uno accanto all'altro noteremo subito che le strutture non sono sovrappo-
nibili, quindi non sono identiche. In effetti, se riflettessimo una delle strutture, come A, in
uno specchio, otterremmo una struttura identica a B: sono quindi immagini speculari I'una
dell'altra.

mirror
NC, OH HO, CN reflect A in NC, OH | HO CN . new
R \)i R \)i an imaginary R \)\i ! K/ R m|rro|r lmlage
H H mirror H H molecule
A B A Y
’thezzl r:’:11g|tet§:(lajles rotate 180° about this axis —
superimposed HO, CN HO,: CN
R . -~ G R
H H |

Chiamiamo due strutture che non sono identiche ma sono immagini speculari l'una dell'altra
(come questi due) enantiomeri. Le strutture che non sono sovrapponibili alla loro immagine
speculare, e possono quindi esistere come due enantiomeri, sono chiamate chirali. In questa
reazione, gli ioni cianuro hanno la stessa probabilita di attaccare la faccia "anteriore" dell'al-
deide quanto la faccia "posteriore", quindi otteniamo una miscela 50:50 dei due enantiomeri.

1) Due enantiomeri sono due strutture non sovrapponibili che sono I'una I'immagine spe-
culare dell’altra.

2) Un composto si definisce chirale se non e sovrapponibile con la sua immagine speculare.

Per individuare se una molecola e chirale o meno non é necessario disegnare la sua immagine
speculare, ma basta fare delle considerazioni a livello geometrico.
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Per determinare la chiralita o meno di una molecola bisogna seguire 3 semplici regole:

1. Qualsiasi molecola che abbia un piano di simmetria e achirale.

N
.

. 0
HO/Z N R\)J\H

N
'
'
'

Mei [Me any planar e o
S molecule: 1 - a cyclohexanone: a bicyclic acetal:
the plane of plane of symmetry plane of symmetry
acetone the paper is a is orthogonal is orthogonal
cyanohydrin plane of symmetry to the paper to the paper

2. Qualsiasi molecola che abbia un centro di simmetria e achirale.

H o}

%, the centre of
*H symmetry in the
(o} H H o anti diastereoisomer

3. Qualsiasi molecola che abbia un asse di simmetria & chirale, a condizione che non abbia
anche un piano o un centro di simmetria.

H o) H\ o}
\N C, axis straight through ) N
middle of ring: non-superimposable
Rum C "R otating 180° gives <—— mirrorimages ——) R R
N\ identical structure N\
o} H o H
syn diastereoisomer the other enantiomer of
the syn diastereoisomer
1 2 Dalla prima regola possiamo trarre un’importante conclusione: se una molecola contiene un
HO CN solo atomo di carbonio che lega quattro gruppi diversi questa non potra avere un piano di

simmetria e dovra quindi essere chirale. Un atomo di carbonio che lega quattro diversi

H4 . .. .
gruppi viene definito centro stereogenico.

four different group
Prima di passare a parlare dei singoli enantiomeri in modo piu dettagliato, dobbiamo spie-
gare come i chimici descrivono di quale enantiomero stanno parlando. Per descrivere uno
specifico isomero ottico si utilizza un sistema di regole, le regole CIP, grazie alle quali riu-
sciamo ad attribuire all'isomero una lettera, R o S, per descrivere la configurazione dei
gruppi legati al centro stereogenico. Per attribuire la stereochimica si seguono diversi step: 3

1) Assegnare un numero di priorita da 1 a 4 a ciascun sostituente nel centro stereogenico.
Gli atomi con numeri atomici pitt alti hanno una priorita piu alta. Se 2 atomi direttamente
legati sono uguali si prosegue fino a trovare una differenza tra i due sostituenti.

4 H NH, 1

I/,,

CO,H 2

2) Disporre la molecola in modo che il sostituente con la priorita pit bassa sia rivolto dietro
al piano. Nel nostro esempio, l'idrogeno e la priorita 4, quindi dobbiamo guardare la mole-
cola con I'atomo di H puntato fuori dal piano, in questo modo:

4 H NH,1 rotate so that H 4 H CO.H 2
$ points into the paper z

> 1

COzH 2 rotate about Me—C bond NH>
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3) Tracciare una freccia che segua l'ordine di priorita dei sostituenti 1, 2 e 3. Se ti muovi in
senso orario, sara I'isomero R; se ti muovi in senso antiorario, sara l’'isomero S.

2

4 H CO5H

%4

NH,

(S)-alanine

Due enantiomeri presentano sia proprieta chimiche sia proprieta fisiche uguali: hanno in-
fatti spettri NMR identici, spettri IR identici e proprieta fisiche identiche, con un'unica im-
portante eccezione. Se fai passare un fascio di luce polarizzata attraverso una soluzione di
(S)-alanina, noterai che la luce viene ruotata verso destra. Una soluzione di (R) -alanina ruota
la luce polarizzata verso sinistra dello stesso angolo. L'alanina racemica invece non ruota
affatto la luce polarizzata.

L'osservazione della rotazione della luce polarizzata e nota come polarimetria; € un semplice
esperimento che permette di scoprire se un campione e racemico (ovvero contiene il 50% di
entrambi gli enantiomeri) o se contiene un enantiomero piu dell'altro. Le misure polarime-
triche vengono effettuate in un polarimetro, che dispone di una sorgente luminosa a singola
lunghezza d'onda (monocromatica) con un filtro polarizzatore, seguito da un portacampioni,
dove puo essere collocata una cella contenente una soluzione della sostanza in esame, e in-
fine un rivelatore con una lettura che indica di quanto viene ruotata la luce. Alla rotazione a
destra viene assegnato un valore positivo, alla rotazione a sinistra uno negativo.

wavelength concentration of solution rotation
A c(gem™) o
1

sodium solution of substance
lamp ™ in polarimeter cell >| detector

>
cell of length
¢ (dm)

L’angolo di rotazione del piano di luce polarizzata che passa dipende da una serie di fattori,
tra cui i piti importanti sono il cammino ottico del campione, la concentrazione e la lun-
ghezza d'onda. Tipicamente, gli esperimenti polarimetrici vengono effettuati a 20° C in un
solvente come etanolo o cloroformio e la luce utilizzata proviene da una lampada al sodio,
con una lunghezza d'onda di 589 nm.

Le variabili che rimangono sono il cammino ottico e la concentrazione: la relazione tra queste
2 grandezze e analoga alla legge di Lambert-Beer a = [a] b C, in cui [«] € il potere rotatorio
ottico specifico. Due enantiomeri possiedono lo stesso valore di [a] ma con segno opposto

Il piano di luce ruota a destra ---> Sostanza destrogira D-(+)
Il piano di luce ruota a sinistra ---> Sostanza levogira L-(-)

In una miscela racemica, in cui la concentrazione dei 2 enantiomeri e uguale, il piano di luce
polarizzata non viene ruotato perché i 2 effetti si annullano a vicenda.
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Fino ad ora abbiamo trattato isomeri ottici che presentavano solo 1 centro chirale: quando si
trattano molecole con piu di un centro chirale si puo esser in presenza di un altro tipo di
isomeri ottici, i diastereoisomeri:

Due stereoisomeri che non sono I'uno I'immagine speculare dell’altro vengono chiamati dia-
stereoisomeri: gli isomeri geometrici sono un esempio di diastereoisomeri.

Per ottenere I'enantiomero di un composto che presenta piu centri chirali bisogna invertire
le configurazioni di tutti i centri stereogenici; quando invece non si ha I'inversione di tutti i
centri stereogenici si ottiene il diastereoisomero.

Ar \\\Cone Ar CO-Me
S\ 7R s‘w’ S
(o) (o)
enantiomers enantiomers
diastereoisomers H
Ar, CO,Me Ar,, ~LC02Me
Rl S RI \R
(o) (o)
trans epoxide cis epoxide

Due diastereoisomeri presentano sia proprieta chimiche sia proprieta fisiche differenti.
A partire dal numero di centri stereogenici contenuti nella molecola si puo ricavare il numero
massimo di stereoisomeri possibili:

Numero massimo di stereoisomeri = 2", dove n = numero di centri stereogenici

Perché diciamo ‘numero massimo di stereoisomeri’?

A volte, la simmetria in una molecola puo causare la cancellazione di alcuni stereoisomeri.
Prendiamo l'acido tartarico, ad esempio: questo composto presenta due centri stereogenici,
quindi ci dovremmo aspettare 22 = 4 stereoisomeri:

OH groups on same
side of molecule (syn)

OH
HO,C
CO,H
OH

enantiomers

H
Hozc\/\cozH
H

mQ

Oumm

diastereoisomers

—

OH groups on opposite
sides of molecule (anti)

OH

HOLC
\‘ACOZH
OH

OH

COzH

=
o
N
(2}
OQum
I

Tuttavia notiamo che i 2 composti nella casella a destra sono sovrapponibili per semplice
rotazione, di conseguenza sono achirali e il numero di stereoisomeri e pari a 3.

Una sostanza achirale che presenta centri chirali viene chiamata composto meso: requisito
necessario ma non sufficiente e la presenza di un numero di centri stereogenici pari.
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Isomeri ottici senza carboni stereogenici

La presenza di stereocentri in una molecola non e condizione necessaria affinché la stessa
sia chirale: esistono, infatti, numerosi composti che sono chirali pur mancando di centri ste-
reogeni. La chiralita puo essere attribuita anche alla presenza di un asse stereogenico.

Me
H 1y, .:<
Me* H

Esempio di tali sostanze e rappresentato dagli alleni, cioe dieni cumulati con 2 doppi legami:
al fine di comprendere la configurazione della molecola, si osserva la molecola da un’estre-
mita e quindi si applicano le regole CIP come se si stesse osservando uno stereocentro.

1 1

OH OH
_ Ho cl 3 . HO CH, y é gl
= cl CH <P c= s
I A SN q” HaC cl
HsC CH, 3
(R)-4-chloropenta-2,3-dien-2-0l R ~—CHa (S)-4-chloropenta-2,3-dien-2-ol C23H3 S
’ 2
Clockwise = (R) Anti-Clockwise = (S)

Anche i cumuleni possono essere chirali, pero devono avere il numero di insaturazioni pari.

Strutture simili agli alleni sono i composti
spirociclici, in cui due unita cicliche sono tenute
insieme da un atomo. Tale centro non puo essere
considerato centro stereogeno eppure la molecola,
complessivamente, non possiede nessun elemento

di simmetria e dunque e chirale. Anche in questo
caso possono essere applicate le regole CIP. aS

aR

Altre molecole interessanti sono i biarili, in cui due unita aromatiche sono tenute insieme da
un legame o: teoricamente dovrebbe essere garantita la libera rotazione a tale legame ma,
per ingombro sterico, e di fatto impedita. Dato che la formazione di due stereoisomeri e data
da questa impossibilita rotazionale si parla piu propriamente di atropoisomeri.

AN\

/
/

Wik
"

Due biarili molto importanti nell’ambito della chimica sintetica sono il BINAP e il

OH  HO O O PPh, Ph,P O
““\\OH HO/,,“. O‘ PPh2 Ph2P O

BINOL BINAP
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Altri composti aromatici chirali ma senza alcun stereocentro sono gli eliceni: sono dati da
pit anelli benzenici condensati fra di loro e teoricamente dovrebbe essere molecole planari
ma, all’atto pratico, assumono una struttura ad elica; si parla, dunque, di [M] — eliceni per
indicare quelli ad andamento destrorso e di [P] — eliceni per indicare quelli ad andamento
sinistrorso. Di seguito ne vengono riportati due esempi:

LS /R

(M)-[6]helicene P)-[6]helicene (M)-[6]helicene (P)-[6]helicene

Un concetto simile puo essere applicato ai complessi inorganici aventi geometria ottaedrica
e con ligandi bidentati: si parla di isomero A per quello in cui i ligandi hanno andamento
sinistrorso e di isomero A per quello con andamento destrorso.

o & &
N\\‘Cﬁ’ / (N_i\_&

left ;\’ nght

A ég

Un altro esempio degno di nota e I'(E)-ciclottene (trans) che assume una conformazione che
rassomiglia alla conformazione a barca del cicloesano.

H H
N\
H H
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Se entrerai in un laboratorio di chimica, vedrai alcune reazioni riscaldate in un solvente bol-
lente (80/120°C) e ne vedrai altre eseguite a — 50 °C o0 meno. Alcune reazioni termineranno in
pochi minuti, altre invece richiedono ore e ore. In alcune reazioni le quantita di reagenti sa-
ranno piccole, in altre si utilizzeranno grandi eccessi. Perché una cosi vasta gamma di con-
dizioni? Come si possono scegliere le condizioni per favorire la reazione che vogliamo?
In questo capitolo utilizzeremo alcuni principi termodinamici per spiegare tutto questo.

Velocita ed equilibrio: il connubio perfetto
Quando dobbiamo scegliere le condizioni di reazione dobbiamo tenere conto di 2 fattori:

La cinetica di reazione: quanto va veloce la reazione?
La termodinamica di reazione: quanto prodotto si forma dalla reazione?

La scelta delle condizioni di reazione deve quindi portare ad una velocita di reazione elevata,
ma allo stesso tempo non abbassare troppo la resa di reazione. Analizzeremo quindi le gran-
dezze che possono influire su questi due fattori, prima a livello termodinamico e poi a livello
cinetico.

L’equilibrio di reazione

Come abbiamo gia visto nel capitolo di termodinamica, la resa di reazione dipende dalla sua
costante di equilibrio, espressa nel seguente modo:

[C]° - [D*
[AP [B°

Secondo il principio di Le Chatelier, la formazione dei prodotti puo essere favoriti agendo
su alcuni fattori:

- temperatura di reazione: nelle reazioni esotermiche i prodotti sono favoriti da una dimi-
nuzione di temperatura, mentre nelle reazioni endotermiche i prodotti sono favoriti da un
aumento di temperatura;

- concentrazione dei reagenti: I'aumento delle concentrazioni di reagente sposta 1’equilibrio
verso la formazione dei prodotti. Questo fattore risulta particolarmente rilevante quando
uno dei reagenti e il solvente stesso, o ancora quando il reagente e poco costoso e si puo
utilizzare in grande quantita.

- concentrazione dei prodotti: la diminuzione delle concentrazioni di prodotto sposta I’equi-
librio verso la formazione degli stessi. Questo fattore risulta particolarmente utilizzato nelle
reazioni in cui i prodotti sono pit volatili dei reagenti: in questo caso durante il decorso della
reazione si possono allontanare come vapori agendo sulla temperatura o sulla pressione.

Keq

La costante di equilibrio e correlata anche a un altro parametro termodinamico, I’energia
libera di reazione, espresso come:

AG® =-RTInK = AH° - TAS®
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Particolare attenzione ricade sul termine entropico AS°: quando la reazione presenta un ele-
vato AS° in modulo (sia positivo sia negativo) la temperatura gioca un ruolo chiave nell’esito
della reazione. L’esempio piu comune e quello delle reazioni di polimerizzazione: queste
presentano un AS° molto grande, ma negativo, quindi sono favorite da temperature basse.

low
temperature

—_— e ..
/\Cl high YY\(\(\(

temperature Cl Cl Cl Cl Cl

vinyl - _ )
chloride PVC (polyvinylchloride)

La velocita di reazione

Sebbene nei laboratori di chimica si vedano molte reazioni effettuate sotto riscaldamento,
molto raramente questo alterera la posizione di equilibrio: il motivo di cio risiede nel fatto
che la maggior parte delle reazioni non vengono eseguite in modo reversibile ma sono di-
rette, e quindi il rapporto tra prodotti e reagenti non e un rapporto di equilibrio. La ragione
principale per cui i chimici riscaldano le reazioni e semplice: ne aumentano la velocita.

Prendiamo ad esempio la reazione di combustione dell’isoottano:

)\><(I) + 0(g) =———= 8CO,(g) + 9H,0()

'isooctane’

Come possiamo notare dal AG di reazione, la combustione e spostata completamente verso
i prodotti: nonostante questo pero, una miscela di isoottano e ossigeno molecolare e stabile
e non reagisce a temperatura ambiente. Si dice quindi che la miscela sia termodinamica-
mente instabile rispetto ai prodotti della reazione, CO2 e H20, ma cineticamente stabile.
Questo significa che, sebbene la miscela possa convertirsi in un insieme piu stabile di pro-
dotti, non lo fa perché una barriera energetica molto elevata la separa da quei prodotti. Que-
sta barriera e chiamata energia di attivazione ed ¢ solitamente contrassegnata dal simbolo Ea.

A

E, or AG*

activation energy for
conversion of
reactants to products

reactants

energy

products

-
Lo

reaction coordinate

Come abbiamo visto gia nel capitolo di cinetica, per aumentare la cinetica di reazione si puo
agire su diversi parametri, tra cui la temperatura, le concentrazioni dei reagenti, il solvente
e l'utilizzo di catalizzatori. Per approfondimenti si rimanda al Capitolo 26: La cinetica chimica.
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Alcune reazioni tuttavia devono essere eseguite a temperature relativamente basse: spesso
infatti puo capitare che le molecole abbiano abbastanza energia da intraprendere percorsi
cinetici differenti da quello desiderato e formando prodotti inaspettati. La situazione ideale
e dare quindi ai reagenti abbastanza energia per effettuare la reazione che vogliamo, ma non
abbastanza per farne avvenire altre, e questo significa mantenere bassa la temperatura.

Un famoso esempio di reazione che deve essere mantenuta fredda ¢ la diazotizzazione delle
aniline per produrre sali di diazonio. Non € necessario pensare al meccanismo in questa fase
- lo tratteremo nel prossimo capitolo — ma il punto chiave e che il prodotto € un sale di dia-
zonio piuttosto instabile che a temperatura ambiente si decompone per dare un fenolo. Ab-
bassando la temperatura, I'energia risulta troppo bassa per permettere la formazione del fe-
nolo, ma la diazotizzazione funziona ancora bene.

diazotization ® ///N

NH, N OH
NaNO,, HCI o H,O
> cl >
H,0 decomposition to

diazonium salt phenol at room temp.
\ stable at <5 °C

Choose a temperature which
provides enough energy to

get over this barrier but not enough to

energy

get over this one
AG¥for \/ \/

diazotization
step

reactants

AGH for
decomposition

diazonium
salt

phenol

Prodotto cinetico e prodotto termodinamico

Abbiamo iniziato questo capitolo con una discussione sulla termodinamica, mostrando i fat-
tori che governano l'equilibrio. Siamo quindi passati alle velocita, soffermandoci sui fattori
che determinano la cinetica di reazione. Abbiamo detto che in ogni reazione bisogna trovare
il miglior compromesso tra la velocita e la resa, tuttavia esistono trasformazioni in cui uno
di questi due fattori puo prendere il sopravvento sull’altro, e a seconda di chi governa la rea-
zione si ottengono prodotti differenti:

* Le reazioni sotto controllo termodinamico hanno esiti che dipendono dalla posizione di
equilibrio e quindi dalla relativa stabilita dei possibili prodotti.

* Le reazioni sotto controllo cinetico hanno esiti che dipendono dalla velocita con cui pro-
cede la reazione, e quindi dalle energie degli stati di transizione che portano ai prodotti.

Prima di finire il capitolo, introdurremo un esempio di una reazione in cui il controllo ter-
modinamico e cinetico portano a risultati differenti. Di seguito viene riportato il meccanismo:

(/\(A“ QGCI

H cl CH,
ph—=cH, ', Ph~5:< — >=< + =
Al,0; Ph H
1-phenylpropyne empty p E-alkene Z-alkene

orbital
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I due alcheni sono etichettati E e Z. Dopo circa 2 ore il prodotto principale e 1’alchene Z.
Tuttavia, questo non e il caso nelle prime fasi della reazione. Il grafico sottostante mostra
come le composizioni dei due prodotti cambiano nel tempo.

A
100 alkyne
I
c
3 50
€
(]
Cl H
E-alkene /\:<
0 - Ph CHj3;
30 60 90
time / min

Dal grafico riportato sopra notiamo che, sebbene I’alchene Z sia piu stabile termodinamica-
mente, I’alchene E si forma piu velocemente sotto queste condizioni: il percorso verso la geo-
metria E deve avere una barriera di energia di attivazione minore rispetto alla trans-addi-
zione. Questo e abbastanza evidente se analizzassimo il meccanismo di reazione : quando il
cloruro attacca il catione vinilico preferisce attaccare dal lato dell'atomo di idrogeno piuttosto
che dal lato del gruppo metile.

emptyp

cl H orbital CH3
/E< -~ /:I: ci
Ph CHy b .. A - =<

E-alkene less favourable Ph H
Z-alkene

CH;

Deve quindi esserci un meccanismo mediante il quale 1'alchene-E, formato rapidamente,
venga convertito nell’isomero pil stabile Z. Le condizioni sono acide, quindi il meccanismo
piu probabile e l'isomerizzazione degli alcheni catalizzata da acidi:

H(:a

H c-C
Cl ’ l/H CI: ® ( H [otation CI>® §C:3 cl CH,3
Ph CHj Ph CH, Ph H Ph: H
E-alkene carbocation Z-alkene

Di conseguenza, quando si lavora in condizioni di reversibilita, il prodotto cinetico riforma
il reagente di partenza, e da questo si forma un po’ di prodotto cinetico e un po’ di prodotto
termodinamico. Se I'esperimento viene effettuato su lunga durata si permette al sistema di
raggiungere lo stato di equilibrio, portando unicamente alla formazione del prodotto termo-
dinamico.

¢ Il prodotto termodinamico ¢ il prodotto piu stabile ma la sua formazione passa per il per-
corso cinetico ad energia di attivazione maggiore. La sua formazione e favorita da condizioni
di reversibilita, quindi temperatura elevata e tempi di esecuzione lunghi.

¢ Il prodotto cinetico e il prodotto meno stabile ma la sua formazione passa per il percorso
cinetico ad energia di attivazione minore. La sua formazione e favorita da condizioni di irre-
versibilita, quindi temperatura bassa e tempi di esecuzione brevi.



CAPITOLO1 LA STRUTTURA ATOMICA

Reazioni dei1 gruppi 3 2
funzional

Ora che abbiamo analizzato a fondo le strutture dei composti organici, possiamo finalmente
passare al capitolo madre della Chimica Organica: le reazioni dei gruppi funzionali.

Qualsiasi persona che abbia anche un minimo di conoscenza di chimica organica potrebbe
rimanere confusa davanti a questa impostazione del libro: solitamente la maggior parte dei
testi di chimica organica concentra tutti i capitoli nello studio delle reazioni dei gruppi fun-
zionali, analizzandone la reattivita uno alla volta.

L’impostazione della nostra sezione di Chimica Organica ricopre invece I'altro caso estremo:
di circa 18 capitoli che trattiamo riguardo la Chimica Organica, solo 1 e dedicato alle reazioni
dei gruppi funzionali.

Attenzione pero: cid non significa che questo argomento non sia importante, o che la scelta
sia attribuita al fatto che agli autori piaccia essere anticonformisti. Lo scopo, infatti, € quello
di dimostrare al lettore che la Chimica Organica € una disciplina vastissima, e pensare di
ridurla allo studio della reattivita di ogni gruppo funzionale e troppo limitativo, dato che poi
nella realta viene richiesto ben altro.

Fatta questa introduzione possiamo passare allo studio del 1° gruppo funzionale: gli alcani.

ALCANI

Gli alcani sono la classe di idrocarburi saturi e hanno formula generale CnHzns2. In base alla
struttura della catena carboniosa, gli alcani possono essere lineari, se ogni carbonio ¢ legato
al massimo ad altri due carboni, ramificati, se esiste almeno un carbonio terziario, o ciclici,
se I'inizio e la fine della catena carboniosa coincidono :

Lineare Ramificato Ciclico
/k /\/
normal-Butano Isobutano Ciclobutano

Data I’assenza di legami polari, gli alcani sono apolari e le interazioni che li legano sono forze
di London, che fanno si che questi si trovano in fase gassosa in condizioni standard. La tem-
peratura di ebollizione tuttavia non e uguale per tutti gli alcani, ma cambia in base a 2 fattori:

- Pit1 il peso molecolare aumenta e piu la temperatura di ebollizione aumenta
- Pit1 le ramificazioni aumentano e piu la temperatura di ebollizione diminuisce

Questi andamenti sono facilmente attribuibili alla variazione dell’intensita delle forze di
London: queste infatti aumentano se aumentano gli atomi di carbonio nella molecola, ma
diminuiscono se questi formano catene ramificate.
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L’assenza di legami polari non fa solo si che questi siano gassosi, ma fa si che siano anche
particolarmente stabili: difficilmente infatti reagiscono per dare altri prodotti. Le reazioni a
cui vanno incontro sono la combustione e 1’alogenazione radicalica.

1. La reazione di combustione non presenta particolare utilizzo in sintesi organica, dato che
i prodotti di reazione sono due molecole inorganiche, ovvero I’anidride carbonica e I’acqua:

CH; + 20, —>» CO, + 2H,0 +energy
Questa reazione tuttavia produce un grande quantitativo di energia: per questo motivo trova
grande impiego nei motori delle macchine, in cui si utilizza come combustibile la benzina.

Con il passare degli anni I'idrogeno molecolare sta sostituendo l'utilizzo di idrocarburi, dato
che quest'ultimi producono un grande eccesso di sottoprodotti inquinanti come la COs.

2. A differenza della combustione, la reazione di alogenazione trova grande impiego in sin-
tesi organica. Questa permette di ottenere gli alogenuri alchilici, da cui e possibile ottenere
tantissimi prodotti. La reazione e mediata dalla luce, che promuove la rottura omolitica del
legame C-H e permette la formazione di due specie radicaliche.

.. .. A P
e —a— 2

hy
os (™ e
:”l; :—l'[\_[EH} — H.C.I: + 'CH3
a methyl radical |propagation steps
AR N S %
‘CH; @—*g: — CHyCl + :{I-
A P
QI( ’:—a — Clh,
NN
‘CH; + *CHy; ——> CH;CH; |termination steps
e N/
Cl* + CH; — CH;Cl

La reazione verra trattata in maniera piut esaustiva nel Capitolo 38 - Reazioni radicaliche.

ALCHENI

Gli alcheni sono la prima classe di idrocarburi insaturi e hanno formula generale CnHzn.
Come per gli alcani, gli alcheni vengono suddivisi lineari, se ogni carbonio e legato al mas-
simo ad altri due carboni, ramificati, se esiste almeno un carbonio terziario, o ciclici, se 'ini-
zio e la fine della catena carboniosa coincidono. L'unica differenza ¢ quindi la presenza di
un doppio legame carbonio-carbonio:

Lineare Ramificato Ciclici
N /k
1-Butene Isobutene Ciclobutene

Come abbiamo gia visto nel Capitolo sulla stereochimica, la presenza del doppio legame da
vita a due tipi di isomeria:

1. Isomeria geometrica: il doppio legame puo essere cis (Z) o trans (E)
2. Isomeria di posizione: il doppio legame puo trovarsi in diverse posizioni della catena.
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La reattivita degli alcheni e basata completamente sulla nucleofilicita del doppio legame:
questo, essendo ricco di elettroni, puo reagire con un elettrofilo in una reazione di addizione.
Come abbiamo gia visto nel capitolo 27, THOMO dell’alchene e I'orbitale

-

HOMO = filled = orbital

I prodotto sara quindi un idrocarburo saturo con legati due sostituenti vicinali, uno elettro-
filo (che generalmente & un protone, H*) e uno nucleofilo, che varia in base alla reazione.
Se si utilizzasse invece Hz su platino, si otterrebbe semplicemente 1’alcano corrispondente.

/’E(D /:Nu
N E
\C_ S/ slow \C®—C~/E fast_ \‘Lf.\C c’

ST ®DS) T VRN

Dato che l'intermedio carbocationico e instabile, il primo step sara quello lento, e che quindi
guidera la cinetica della reazione. Da questa considerazione nasce la regola di Markovnikov:

La regola di Markovnikov e una regola che permette di determinare la regiochimica degli
attacchi elettrofili all’alchene: secondo questa infatti, la reazione procedera verso la forma-
zione del carbocatione piu sostituito, essendo questo quello piu stabile.

Vediamo subito un esempio in cui viene applicata questa regola:

4 H' R {
CH;CH=CH, ——— CH;—CH—CH, CH R
lento
1-propene carbocatione 2° carbocatione 1°
piu stabile del 1° (non si forma)
La stabilita del carbocatione dipende dalla capacita della molecola di stabilizzare 1’orbitale p
vuoto: ilegami o C-H adiacenti al carbocatione, infatti, sono in grado di stabilizzare |"orbitale

del carbocatione mediante effetti di donazione elettronica:

empty @ H ® H HsC ® CHg ®

porbital @ .. \__._{ A - A
H\C “‘u\CHz H\c ant CHZ H e H
2 : qHz 2 = qHz H

extra stabilization ! extra stabilization

filled G-H from C-H o donation from C—C & donation CH3 C—H s bonds and empty

o orbital . : . ‘ : )
into empty p orbital into empty p orbital p orbital are perpendicular:
of planar carbocation of planar carbocation no donation possible

Di conseguenza, pil1 un alchene ¢ sostituito e piu sara reattivo, dato che portera alla forma-
zione di un intermedio piu stabile.

Ve Ve Me Me Me . Me
=/ Me>: Me>:\Me Me>_<Me

»
>

Reattivita crescente per le addizioni elettrofile
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Questa maggiore reattivita tuttavia non e spiegata solamente dalla formazione di un inter-
medio piu stabile, ma anche dalla presenza di un reagente piu nucleofilo: la presenza di so-

stituenti infatti fa si che 'HOMO dell’alchene si alzi di energia:

HOMO =

\
‘ interaction with each filled
orbital raises HOMO and -------- %‘
% = rorbital
-

increases nucleophilicity
c_

adjacent C—H or ? !

C—C o orbital

Ora che abbiamo spiegato la loro reattivita, possiamo passare ad ogni specifica reazione:
1. Addizione di Xo: 1a reazione vede ’addizione di due atomi di alogeno sul doppio legame.

OO

energy

overall: electrophilic addition

La reazione procede per un intermedio a ponte alonio, in cui I’alogeno stabilizza l'interme-
dio carbocationico di reazione. La presenza del ponte obbliga I’addizione anti:
of bromine to ethylene

bromonium ion
is electrophilic

Br

bromide ion
is nucleophilic

(\ ®Br Br
H\_/BV—BI' — > LX)\ - = \_\
©
Br
2. Epossidazione: se si fa reagire un alchene con un perossiacido si ottiene un epossido. La

reazione e completamente concertata, e I’addizione e sin:
H—0 R .
e

\\H
W
o + }—Ar
(o] R

R._H H=<
Iy @
7
R OR 1 97 N RY H
3. Addizione di HX: quando ad un alchene viene aggiunto un acido alogenidrico, come HCl
o HBr, si ha la formazione di un alogenuro alchilico, la cui stereochimica (se presente) non e
H

-

definita data la planarita dell'intermedio carbocationico:
H
H nucleophilc attack of

Br~ on carbocation
(-\@ Br
®@H

Qr electrophilic attack
of H-Br on alkene

-

H

H
4. Addizione di X2/ROH : I'addizione di un alogeno in ambiente alcolico porta alla forma-

zione di una aloidrina, con meccanismo analogo all’addizione di Xz:
BI'2, MeQH ('8/|-I ¥
MeOH ) Me . (+)
(+) N —_— 7TI —_—
CB Br (+)

>: e
r(+)
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5. Diidrossilazione sin: utilizzando tetraossido di osmio (VIII) € possibile ottenere un diolo
vicinale a partire da un alchene secondo la reazione:

/\)\ cat. 0sO,
R 7 R

NMO OH
H,0, +BuOH OH

La reazione procede secondo un meccanismo concertato: si ha infatti la cicloaddizione da
parte di due ossigeni del OsOs, seguita da idrolisi e ossidazione dell’osmio (VI):

osmium tetroxide: osmate ester
Os(VIII) Os( VI)

(o) OH
\/\\ o 0 HO + Os(VI)
J OH

Se alla miscela di reazione viene aggiunto 1’acido periodico HIO4 si ha la scissione del diolo
con la formazione di due carbonili:

//m\\

eriodate ester
O\ /O p

HO—I1<-OH
0s0, "0 PH jnaio, QWO A L7
—_— e H — > + <
R R R R R " R R R

cyclic mechanism cleaves this C—C bond

6. Ozonolisi: un modo diretto per scindere il doppio legame in due composti carbonilici e
I'utilizzo della reazione di ozonolisi, letteralmente ‘scissione con ozono O3’

very mild
ca_rgonyl re(%cing
oxiae o© t
/%:\7 addition collapse O agen
&» of ozone o: of nng o@ Me,S o (o)
or PhzP
R R R R

cyclic mechanlsm cleaves this C-C bond + Me,SO or PhzPO

Se al posto dei carbonili si vogliono ottenere gli acidi carbossilici si puo utilizzare un ossi-
dante, come per esempio H20, al posto del riducente:

1.03 R o OH
R\/\R —_— > +
2. H,0, OH o q

7. Ossimercurazione: la reazione di ossimercurazione permette di ottenere un alcol a partire
da un alchene. La reazione ¢ selettiva per le addizioni dell’ -OH sul carbonio piui sostituito:

OH OH
Hg(OAc)2, H.0 )\/H oAc NaBHq
R/\ > R gOAc __ " R
QOAc mercurinium ion
AcO—Hg @, OAc ®0H,

R/\\J — RE’CQIIQ — R)\/HQOAc

H,0
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: quando si vuole ottenere un alcol sul carbonio meno sosti-
tuito la reazione di ossimercurazione diventa inefficace. In nostro aiuto viene
quindi la reazione di idroborazione-ossidazione, che permette di ottenere una
selettivita inversa rispetto a quella della reazione di ossimercurazione:

H I:I tl g
O: BH, C’EBHZ NaOH (::EQH
—_— —_—

Et,0 ~=H H,0 ~=H
CHj 2 % 202 )
CH; (excess) CH;

Questa reazione non viola la regola di Markovnikov, ma la spiegazione della selettivita in-
versa si spiega grazie alla formazione dell'intermedio organoboro:

H,

H
H3C H HqC,, 2

Questa intermedio reagira quindi con lo ione OOH;, che si forma dalla deprotonazione dell’
acqua ossigenata H20z, e il prodotto formato isomerizzera per formare 1’alcol borato:

:EIS HaB, o

L» H, H (Hze«j;@ H QO 4o

\ w ‘1 —_— \ \\H,, " —— \ “H’l/, —_— \ "y "1y
H H H

OH

1.0
m-CPBA 0s04 2
2. Mezs

a

\
V L Hg(OANaz

BR
NN /<I;®g/0 Ac )\2/

®

© H,O
Br lNaBHq, H2°2,NaOH l

X L

Br

\/k A
b < 5
®
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ALCHINI

Gli alchini sono I'altra classe di idrocarburi insaturi e hanno formula generale CaHzn2: que-
sto gruppo funzionale presenta un triplo legame carbonio-carbonio come mostrato qui sotto:

C-C n bonds each
made from overlap of,
one p orbital on each

C atom

each C atom has two
sp orbitals plus two p orbitals

@

C-C o bond made
from overlap of sp
orbital on each

C atom

Dei tre legami, quello sigma occupa lo spazio tra i carboni, mentre i due legami 7 occupano
lo spazio sopra e sotto, a sinistra e a destra dei due carboni.

Gli alchini danno tutte le reazioni tipiche degli alcheni (idrogenazione e addizione elettro-
fila) dato che per entrambi la reattivita dipende dagli elettroni del legame . Nelle reazioni
che producono come intermedio un carbocatione gli alchini sono meno reattivi degli alcheni
poiché producono come intermedio un carbocatione vinilico particolarmente instabile:

H
. ©

=C,—R

i

Nelle reazioni che procedono in modo concertato, pero, come nell’idrogenazione catalitica,
non si producono intermedi instabili e quindi gli alchini reagiscono piu velocemente degli
alcheni dato che sono piu ricchi di elettroni.

Pd/C

HyC—==—CH, - > H,C—CH,-CH,~CH,
2

In questo paragrafo ometteremo le reazioni di addizione elettrofila analoghe agli alcheni,
nonostante questo & bene sapere che le reazioni riportate per gli alcheni sono (quasi tutte)
valide anche per gli alcheni (I’ozonolisi e ’epossidazione non avvengono).

: sopra abbiamo visto che si puo utilizzare 1'idrogeno per for-
mare 1’alcano corrispondente all’alchino di partenza. Per fermare la reazione alla riduzione
ad alcheni bisogna utilizzare un catalizzatore avvelenato: quello piu utilizzato ¢ il catalizza-
tore di Lindlar, ovvero palladio con solfato di bario e chinolina.

Possiamo quindi utilizzare Hz su catalizzatore di Lindlar per ottenere I'alchene cis:

H» H H
=—n - >—< X u—n
Lindlar's R R

alkyne catalyst

alkene
Se volessimo ottenere ['alchene trans possiamo utilizzare Na in NHs:

negative charge in sp? orbital

]
e O NH;_ NH
R———R > va/ R %\ 3 \%\

NH2

anion prefers to be E
+ NHQ
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: se ’alchino e terminale, sara possibile deprotonare I'idrogeno legato al
carbonio sp utilizzando basi come butillitio o sodio ammide: la leggera acidita dell’idrogeno
terminare e dovuta al fatto che sia legato a un carbonio con maggiore carattere s, e di conse-
guenza piu elettronegativo.

BuLi

H———Bu Li———Bu

Lo ione acetiluro puo essere poi utilizzato come nucleofilo, e potra formare nuovi legami C-
C attaccando elettrofili come i carbonili o gli alogenuri alchilici.

: questa reazione e analoga a quella per gli alcheni, tuttavia la ripor-
tiamo perché il prodotto formato non e un alcol, ma un chetone:

Hg(OAc), o
H 2 s 04 JJ\ met hyl
R——= > R’ ketone

La formazione del chetone e la conseguenza della tautomeria a cui sono soggetti gli enoli:
questi infatti formano il chetone a loro corrispondente quando sono in presenza di un acido
o di una base. Di seguito ne viene riportato il meccanismo:

R HO

R R
HgOAc ——> )\/H OAc ——> )\/H OAc
Ho\j\ g ®0|5 g o g

H
DIENI CONIUGAT!

L’ultima classe di idrocarburi che studieremo saranno i dieni coniugati: questo tipo di com-
posto e gia stato studiato nel Capitolo 28, e abbiamo visto come questo presenti una maggiore
nucleoficlita rispetto al doppio legame isolato. In effetti, anche i dieni coniugati vanno incon-
tro a reazioni di addizione elettrofila, proprio come gli alcheni, tuttavia le reazioni possono
formare prodotti differenti:

a) Prodotto di addizione 1,2: quando si lavora a temperature basse la reazione diventa irre-
versibile e si ha la formazione del prodotto cinetico, ovvero quello 1,2:

Bra P
N — /Y\ Br
0°C
Br
a) Prodotto di addizione 1,4: quando si lavora invece a temperature piu alte la reazione di-
venta reversibile e si ha la formazione del prodotto termodinamico, ovvero quello 1,4:

BI'2 1
NF —>h t Br\“/\/\Br
ea

Perché si osserva questa selettivita? Se ci focalizziamo sul meccanismo di reazione, noteremo
che, in condizioni di reversibilita, il prodotto 1,2, porterebbe alla formazione di quello 1,4:

cation intermediate
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Passiamo ora allo studio della prima classe di composti contenente un eteroatomo: gli alo-
genuri alchilici. Questi composti presentano un idrocarburo con almeno un atomo di carbo-
nio legato a un alogeno: si distinguono quindi 4 tipi di alogenuro alchilico:

Fluoruri alchilici R-F
Cloruri alchilici R-Cl
Bromuri alchilici R-Br
Ioduri alchilici R-1

Ad eccezione dei fluoruri alchilici che non trovano un grande impiego in chimica organica,
gli altri 3 alogenuri sono molto utilizzati, specialmente il bromuro alchilico: in base a diversi
fattori, questi composti possono andare incontro a 2 tipi di reazione :

1. Reazioni di sostituzione nucleofila, in cui ’alogeno viene rimpiazzato da un nucleofilo
2. Reazioni di sostituzione nucleofila, in cui I'alogeno viene rimosso per eliminazione

elimination Ik
® alkene
Qq —— AW oy, ——

substitution j\
GN .
u _
Sni Nu

Prima di trattare queste reazioni nello specifico, dobbiamo capire quali fattori possiamo ma-
novrare a nostro piacimento per far seguire alla reazione il percorso desiderato:

1.

La scelta del nucleofilo e fondamentale per guidare la reazione verso il percorso di sostitu-
zione o di I'eliminazione: se il nucleofilo utilizzato presenta anche un forte carattere basico
(come per esempio gli alcossidi RO- o lo ione idrossido OH"), allora si favorira la reazione di
eliminazione. D’altra parte, utilizzando dei nucleofili a leggero carattere basico (come i ri-
spettivi acidi, ROH e H20) la reazione di sostituzione sara quella piu favorita.

weak base: substitution strong base: elimination

®
pK; of EtOH, = -7 Y pK; EtOH = 16
(plus a few %

4 K
ﬁ\ EtOH elimination) ﬁ\ EtO® )\
_— _—
(o] OEt (o]
2.

Sempre rimanendo sulla scelta del nucleofilo, anche la dimensione di quest'ultimo incidera
sul percorso di reazione: se il nucleofilo ¢ ingombrato (come ad esempio tBuO-), allora si
favorira la reazione di eliminazione. D’altra parte, utilizzando dei nucleofili piccoli (come
ad esempio OH" o CH3OH la reazione di sostituzione sara quella pit favorita:

\/\/\/\/Br xon > \/\/\/\/OH
Sp2

\Mﬁvﬁ“/
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3.

Un altro metodo per aumentare la percentuale di una reazione rispetto all’altra e il controllo
sulla temperatura: a temperature piu alte sono favorite le eliminazioni (circa 4:1) perche
hanno un AS favorevole, infatti, durante la reazione, da due molecole se ne ottengono tre.
In maniera analoga, a temperature pil basse sono favorite le reazioni di sostituzione.

Ora che abbiamo capito come favorire un percorso di reazione rispetto ad un altro, possiamo
passare ad analizzarli entrambi piu nel dettaglio.

Le reazioni di sostituzione nucleofila

Cominciamo il nostro studio con le reazioni di sostituzione nucleofila: studi cinetici condotti
utilizzando condizioni di reazione differenti hanno permesso di determinare 2 sostituzioni:

1. Reazioni di sostituzione nucleofila unimolecolare SN1
2. Reazioni di sostituzione nucleofila bimolecolare SN2

Queste due reazioni si differenziano per il meccanismo di reazione:

the Sy1 mechanism L .
carbocation intermediate

H H leaving group H nucleophile H H
goes first ﬁ@ attacks next
PhS —_—
Ph Cl H Ph PhS Ph
c®
the Sy2 mechanism
H H nucelophile attacks at the same time H H
as the leaving group goes
., ” X
Ph™ (_Cl PhS~ “Ph

Esiste anche un 3° tipo di reazione di sostituzione nucleofila, la SN2/, e coinvolge gli aloallili:

r sy2
X
T s

Questa reazione sara oggetto di studi pit dettagliati nel Capitolo 42 Chemo e Regioselettivita.

1. Nella reazione di sostituzione nucleofila monomolecolare la velocita di reazione dipende
solo dalla concentrazione della specie RX e non e influenzata né dalla concentrazione del
nucleofilo, né dalla sua natura. L’espressione della velocita per le reazione SN1 sara quindi:

v =k [RX]

Le reazioni SN, di conseguenza, devono avvenire in :il primo, quello
lento, che determina la velocita di reazione, al quale partecipa solo la specie RX, ed uno ve-
loce nel quale interviene il nucleofilo Nu:

EA

] het * Piccola energia di attivazione

Grande energia di attivazione passaggio veloce
passaggio lento

RCI

ROH
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Analizziamo tutti i fattori per favorire la reazione di sostituzione nucleofila unimolecolare:

Riguardo I'alogenuro alchilico da utilizzare, si utilizzano solitamente gli alogenuri che sono
in grado di stabilizzare meglio la carica positiva, dato che la reazione passa per un interme-
dio carbocationico. Di conseguenza avremo che:

benzilici > allilici > terziari > secondari > primari >>> metilici

/ /
- H --" H e A O O
(i)_c CHZ—C“ \\/H > CHZ_C“ > CH;—C; >> H—-C!
O @) O or or
e H2
sovrapposizione = sp3-2p terziario secondario primario metilico
poco efficiente

Riguardo la stereochimica del prodotto, si avra la formazione di una , dato
che il carbocatione e planare e il nucleofilo potra attaccare entrambe le facce. Tuttavia si avra
sempre una piccola parte che dara inversione di configurazione, dato che si avra la forma-
zione di coppie ioniche intime che bloccheranno 'attacco dalla parte del gruppo uscente.

Riguardo il solvente da utilizzare, si preferisce 'utilizzo dei composti polari protici, dato
che sono in grado di stabilizzare sia lo stato di transizione sia I'intermedio di reazione.

Infine la scelta del nucleofilo da utilizzare non ha molta importanza, dato che compare nello
step veloce della reazione.

2. Nella reazione di sostituzione nucleofila bimolecolare la velocita di reazione dipende sia
dalla concentrazione della specie RX sia dalla concentrazione, e quindi dalla naturale, del
nucleofilo Z- utilizzato. L’espressione della velocita per le reazione SN2 sara quindi:

v=k[Z][RX]

Le reazioni SN2, di conseguenza, devono avvenire in , in cui si ha l'en-
trata del nucleofilo nell’orbitale o* e allo stesso tempo l"uscita dell’alogenuro:

A

energy

transition state:
highest energy state
on reaction pathway

starting materials

products

H H ¥
y Yo S A A
Nu H® § Nu‘é/,,
H H H HH

transition state . )
reaction coordinate

p
’

Analizziamo tutti i fattori per favorire la reazione di sostituzione nucleofila bimolecolare:

Riguardo I'alogenuro alchilico da utilizzare, si utilizzano solitamente gli alogenuri che sono
meno ingombrati, in modo da facilitare I’attacco del nucleofilo da dietro:

metilici > primari > secondari >> terziari

Dato che la presenza di insaturazioni alliliche al legame C-X stabilizza lo stato di transizione,
la reazione avviene molto bene anche negli alogenuri benzilici ed allilici:

metilici > benzilici > allilici > primari > secondari >> terziari
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Riguardo la stereochimica del prodotto, si assistera alla completa
, dato che il nucleofilo attacca la faccia dietro rispetto all’uscita dell’alogenuro.

Riguardo il solvente da utilizzare, si preferisce l'utilizzo dei composti polari aprotici, dato
che I'utilizzo di solventi protici come alcol R-OH o acqua H-OH solvaterebbe il nucleofilo,
diminuendo la sua forza e rallentando la cinetica della reazione

Infine, la scelta del nucleofilo da utilizzare ricopre un ruolo fondamentale, dato che, a diffe-
renza della SN1, questo condiziona la velocita di reazione:

1. Se si vogliono utilizzare dei derivati dell’azoto come nucleofili, ¢ meglio evitare le ammine
dato che portano a prodotti polialchilati, dato che la presenza di sostituenti aumenta la loro
nucleofilicita. Di seguito ne viene mostrato un esempio:

primary amine formed
in reaction mixture

®
V’\ /\ o H H + NH, H.N—R secondary amine formed
X-R :NH3 ——> R—N-H R—N; ( in reaction mixture
LH ﬂ ~H R
t:N|-|3 R—X ——> R—N—H R—N*  + RNHY

U ® g “H

primary amine reacts again with alkyl halide

Si preferisce quindi utilizzare le azidi N3 e poi ridurle con litioalluminio idruro LiAlHa:

LiAlH,
RX + NaN ——> RN; —> RNH,
or H, / Pd

2. Un discorso analogo vale per i derivati dello zolfo: quando si prepara il tiolo, la miscela
di reazione presentera ancora HS;, che deprotonera il tiolo che formera un tioetere:

SN2
R/\S@w o R/\S/\R
sulfide

R/\

SH + Hs®
thiol
R B
Per ovviare a questo tipo di problema si fa uso dei tioacetati, che vengono poi idrolizzati in
ambiente basico nell’ultimo step, portando alla formazione del tiolo e dello ione acetato:

0 0
Sn2 )J\ NaOH )J\
T s~ R 0° + Hs” R

E—" -

H20

O thioacetate

Asey

thioester acetate thiol
R B

3. Inoltre il tipo di nucleofilo puo guidare la reazione verso la reazione SN1 o SN2:

Le reazioni SN1 sono guidate dall’interazione elettrostatica tra I’elettrofilo e il nucleofilo
Le reazioni SN2 sono guidate dalla sovrapposizione orbitalica tra I’elettrofilo e il nucleofilo

Questo comportamento si puo spiegare grazie all’elettrofilo che parte alla reazione: nella so-
stituzione monomolecolare si ha un carbocatione, quindi un elettrofilo hard, mentre nella
sostituzione bimolecolare viene attaccato un alogenuro alchilico, privo quindi di carica.

Le reazioni SN1 sono favorite dall’utilizzo di nucleofili hard
Le reazioni SN2 sono favorite dall’utilizzo di nucleofili soft

Di conseguenza la reazione SN sara favorita da nucleofili piccoli e carichi, come OH-, mentre
la reazione SN2 preferira i nucleofili grandi e con un HOMO alto, come ad esempio RS e I.
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Le reazioni di eliminazione

Continuiamo il nostro studio con le reazioni di eliminazione: in maniera completamente ana-
loga alle reazioni di sostituzione nucleofila, anche le eliminazioni hanno 2 percorsi differenti:

1. Reazioni di eliminazione unimolecolare E:
2. Reazioni di eliminazione bimolecolare E:2

Queste due reazioni si differenziano sostanzialmente per il meccanismo di reazione:

Meccanismo di eliminazione E1

H H ) H
R < rate- @ R
H Q determining H H
step

Meccanismo di eliminazione E2

Esiste anche un 3° tipo di reazione di eliminazione, la EicB, e coinvolge i $-alocarbonili:

the E1¢cB mechanism

; rate- 2
[ et 03 D camamg O F
step
R1 R2 —~ R1 R2 —_— R1MR3
R? R3
H% stabilized anionic
intermediate

Questa reazione sara oggetto di studi piu dettagliati nel Capitolo 42 Chemo e Regioselettivita.

1. Nella reazione di eliminazione monomolecolare la velocita di reazione dipende solo dalla
concentrazione della specie RX e non e influenzata né dalla concentrazione della base:

v =k [RX]

Come abbiamo visto sopra, la reazione procede in due step, di cui il primo, ovvero la for-
mazione del carbocatione, e lo step lento.

Analizziamo tutti i fattori per favorire la reazione di eliminazione unimolecolare:

Riguardo I'alogenuro alchilico da utilizzare, si utilizzano solitamente gli alogenuri che sono
quelli in grado di stabilizzare meglio la carica positiva, dato che la reazione passa per un
intermedio carbocationico. Di conseguenza avremo che:

benzilici > allilici > terziari > secondari > primari >>> metilici

S QN

XJ
allylic \ \)Z:( — \/\s" R

benzylic )\/ ® R R
Ar/b/ A

H
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Nel caso di un eliminazione in una molecola a ponte, la reazione di eliminazione E: sara
impedita a causa della rigidita della molecola, che non permette la formazione di un carbo-
catione planare. Di seguito riportiamo I'esempio per un norbornano:

® °- cation ,
HO H0 bridgehead carbon Wil not can't get planar because
(where bridge' joins ring) form of bicyclic structure

Come vedremo di seguito, anche I’eliminazione E2 non potra avvenire in un composto a
ponte: questa impossibilita di formazione del doppio legame viene chiamata regola di Bredt:

Secondo la regola di Bredt, non e possibile formare doppi legami in prossimita dei ponti,
dato che tutti i tipi di eliminazione risultano impossibili da eseguire.

Riguardo la stereochimica del prodotto, dato che solitamente la reazione e eseguita in am-
biente acido, si avra la formazione della geometria trans, dato che la reazione & completa-
mente reversibile e quindi I’alchene cis isomerizza nel piu stabile stereoisomero trans:

stereoselective formation of an E alkene geometry of product depends on
conformation about this bond

Me —_ Ph/\x\sMe

higher energy transition state

conformations of the +) 7%
intermediate cation with C-H .OH
and vacant p orbital aligned ST
lower energy transition state | parallel Ph
) Me 7 ¢ |higherenergy onH Me
Ph/\/ intermediate:  Ph
steric hindrancens

H / Me H |

(+)°H2 H
Ph lower energy
intermediate
Me

H

Ph/\
Me
Z alkene formed

Ph X Me more slowly

E alkene formed faster

Riguardo il solvente da utilizzare, si preferisce l'utilizzo dei composti polari protici, dato
che sono in grado di stabilizzare sia lo stato di transizione sia l'intermedio di reazione. Soli-
tamente la reazione viene condotta in ambiente acido

Infine la scelta della base da utilizzare non ha molta importanza, dato che compare nello step
veloce della reazione: solitamente le basi provengono da acidi che non producono controioni
nucleofili, come ad H250: 0 H3PO4, in modo da minimizzare la possibilita di sostituzione.
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A differenza delle reazioni di sostituzione, in cui la regiochimica e univoca (dato che si ha la
sostituzione nel carbonio legato all’alogeno), nelle eliminazione si possono ottenere piu re-
gioisomeri, dato che molti substrati presentano due lati deprotonabili. Riguardo la regiochi-
mica del prodotto quindi, dato che la reazione e eseguita in ambiente acido, si avra la for-
mazione dell’alchene piu sostituito, dato che la reazione € completamente reversibile:

H

OH
Me © partial double bond
Me Me > Me has only one
Me carbocation substituent: less
e o
Me intermediate stabilized
partial double bond has Me. 4 ¥
three substituents: more
stabilized H
Me H
‘y (+
Me>\/(_.)\ $ (+)OH,
(i higher energy transition state
Me” g ay
H Y
(+) OHz H
5 lower energy transition state  p1a ®
@
s M
°*H H

product depends on
which proton is lost

T
forms more slowly
Y\
-

trisubstituted alkene forms faster

Questa selettivita si perde in ambienti neutri, e si ottengono miscele di regioisomeri, di cui
quello piu sostituito in % maggiore. Questa regioselettivita segue la regola di Zaitsev:

Secondo la regola di Zaitsev, in una reazione di eliminazione E: si avra la formazione prefe-
renziale dell’alchene piu sostituito, essendo quest'ultimo quello piu stabile.
Ovviamente ci possono essere delle eccezioni a questa regola, vediamone qualche esempio

- Quando e presente un insaturazione nella molecola, il doppio legame che si formera andra
a coniugarsi a quello gia presente, formando il prodotto piu stabile, che non necessariamente
coincide con quello piu sostituito

- Alcune reazioni seguono !'eliminazione secondo Hofmann, e portano alla formazione
dell’alchene meno sostituito. Un esempio di questa reazione e I’eliminazione di Hofmann:

Ag,O H
RX @ Hzo ® © 4
NRa NR,R" OH ———»
- NRyR!
-H,0

2. Nella reazione di eliminazione bimolecolare E: la velocita di reazione dipende sia dalla
concentrazione della specie RX sia dalla concentrazione, e quindi dalla naturale, della base
Z: utilizzata. L’espressione della velocita per le reazione Ez sara quindi:

v=k[Z][RX]

monosubstituted alkene
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Le reazioni Ez, di conseguenza, devono avvenire in un unico passaggio, in cui si ha la de-
protonazione da parte della base e allo stesso tempo 1'uscita dell’alogenuro:

new ©t bond made up of old
C-H ¢ and C-X ¢* and ¢ orbitals

N
—_— -
X\ Ry 1y,
.4

H
V( ~
el two conformations with - - - - - - -
ﬁ H and X coplanar ﬁ
best arrangement: bonds fully parallel possible but less good arrangement
X, s, X X H HX
\\‘\;_(:I @ \\“} <"’l /@
. . H .
anti-periplanar  Newman projection syn-pgrlplanar Newman projection
(staggered) of this conformation (eclipsed) of this conformation

Notiamo che queste reazioni richiedono che I'alogenuro assuma una particolare conforma-
zione: I'idrogeno e I'alogenuro che verranno rimossi dovranno trovarsi in posizione anti-
periplanare, in modo che lo stato di transizione possa portare alla formazione del legame .

Analizziamo alcuni fattori che caratterizzano le reazioni di eliminazione bimolecolare:

Riguardo I’alogenuro alchilico da utilizzare, si utilizzano solitamente gli alogenuri che sono
meno ingombrati, in modo da facilitare 1’attacco della base da dietro:

metilici > benzilici > allilici > primari > secondari >> terziari

Riguardo la stereochimica del prodotto, possiamo dire che il requisito conformazione rende
la reazione stereospecifica, ovvero che la stereochimica del reagente rende possibile sola-
mente la formazione di alcuni stereoisomeri. Di seguito ne viene mostrato un esempio:

this diastereoisomer ----> eliminates to give this diastereoisomer - - - - » eliminates to give
this alkene (E) this alkene (2)
Me Me
pp, NaOH eh = pp NaOH Me
Ph - = Ph/\‘/ — =
Me Ph Ph Ph
Br Br
: redraw : slower: gauche
redraw + / Y %:—Ph interactions in
reactive conformation
Me’ Br Pha CBT
PhE=%——{umPh Br Me==7y\""Ph Br
Me @ Ph i # Ph /\@Me
H H (X
g\ L\ Ph H o t* Ph H
HO \ H HO \ H
only this proton can | Hand Br must be only this proton can | H and Br must be
be attacked by HO~ anti-periplanar be attacked by HO~ |  anti-periplanar

Quando invece ci sono due protoni rimovibili, la reazione risulta stereoselettiva, ovvero che
portera alla formazione preferenziale del prodotto pil stabile, ovvero quello trans:

major minor
NaOEt

/Y SE—————— . e:\‘

Br 81% but-2-
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Come per le reazioni di eliminazione monomolecolari, anche per le E2 si possono ottenere
piu regioisomeri, dato che molti substrati presentano due lati deprotonabili. Riguardo la re-
giochimica del prodotto quindi, si avra la formazione di entrambi i prodotti, in cui quello
piu sostituito sara quello in maggiore percentuale, dato che e piu stabile. Si puo governare
la regiochimica della reazione utilizzando basi piti 0 meno ingombrate:

/\[/ /\]/ t-BuOK /\k NaOEt ﬁ,/ . /\K

28% 73% 69% 31%

Nel caso dei cicloesano, il requisito anti-periplanare richiede che i due sostituenti non solo
siano in trans, ma siano entrambi in posizione assiale, ma questo non e sempre possibile:

conformation of diastereoisomer A . ) conformation of diastereocisomer B
two anti-periplanar C-H ) o
No C—H bonds anti- bonds: either can eliminate Nq C-H bonds anti- one antl-penplanar
periplanar to the C—Cl to give different products periplanar tq tl']e C—C' C-H bond: single
bond: no elimination bond: no elimination alkene formed
Q\@oa Me
ring ring '
|nver5|on inversion
AT e TR S
H‘%
disfavoured Et
disfavoured; axial i-Pr favoured; equatorial i-Pr favoured; equatorial i-Pr axial i-Pr
AROMATICA

Giungiamo al paragrafo sulla reattivita dei composti aromatici: la loro struttura elettronica e
stata gia affrontata nel Capitolo 28, e, se necessario, consigliamo al lettore di andarsi a rivedere
il capitolo in quanto questa non verra nuovamente trattata qui.

Dato che una reazione di addizione porterebbe alla perdita dell’aromaticita, le reazioni aro-
matiche si limitano a reazioni di sostituzione, solitamente da parte di un elettrofilo:

Meccanismo delle sostituzioni elettrofile aromatiche SEAr

addition of loss of
® electrophlle @/ proton ©/
E

Queste reazioni sono guidate dalla relativa stabilita del carbocatione che si forma:

() H

H H ® H
E E E
©/ - @/ - sp C atom
® ® +) +)

Quando si e in presenza di tre casi particolari - che tratteremo nel dettaglio dopo - si possono
avere anche reazioni di sostituzione nucleofila aromatica:

Meccanismo delle sostituzioni nucleofile aromatiche SNAr

- X Nu

X _ Nu
X
\_L’ & i’@

EWG EWG EWG
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Prima di analizzare le due classi di reazioni pit nel dettaglio dobbiamo valutare la regio-
chimica delle addizioni in relazione ai sostituenti legati al benzene. A partire proprio da
questo sostituente si fissano per convenzione 4 posizioni relative alla sua posizione:

1. Ipso: e la posizione riferita al carbonio legato al sostituente di riferimento

2. Orto: ¢ la posizione riferita al carbonio in «, o adiacente, al sostituente di riferimento
3. Meta: e la posizione riferita al carbonio in {3 al sostituente di riferimento

4. Para: ¢ la posizione riferita al carbonio in y, o opposto, al sostituente di riferimento

Di seguito viene riportato lo schema riassuntivo:
X _ipso

&
-« -0rtho

-« -mela

N
~para

La regiochimica del composto dipende strettamente dalla natura del sostituente: dato
che, come si e visto, I'intermedio cationico (intermedio di Wheland) delocalizza le cariche
positive in orto e in meta rispetto alla posizione del nuovo elettrofilo, la reazione proce-
dera cercando di stabilizzare il pit1 possibile queste cariche. Si seguono quindi 4 regole:

1.1 sostituenti elettrondonatori (o attivanti) sono orto e para orientanti
: _NH, ©/OH (>/CH3
N 2

2. I sostituenti elettronattrattori (o disattivanti) sono meta orientanti

oo o

3. Gli alogeni sono orto e para orientanti, nonostante siano sostituenti elettronattrattori:

-

4. Se sono presenti piu sostituenti, la selettivita e governata da quello piu attivante:

Benzene
(0] O
Il & o —CHy > ¥
—NO, —SOzH —COH —CH —Br: —F: (alkyl) —OCH; —NH,4
I | | |
Reactivity
| l
—NR; —c=N ? —I: —Cl: —H @ . —om
—CCH; —COCH;,4 —NHCCH,
Meta-directing Ortho- and Ortho- and
deactivators para-directing para-directing

deactivators activators
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Cominciamo a studiare le reazioni di sostituzione elettrofila: le reazioni pitt comuni sono 5,
e seguono tutte lo stesso meccanismo, cambia solo 'elettrofilo che viene generato:

addition of H E loss of
®  electrophile proton @/
E e
®

1. Alogenazione aromatica

Br
Br,
.
[::j AICI3 [:::]/

2. Nitrazione aromatica

HNO; NO,

H2SO,
3. Solfonazione aromatica

%0

D e O

Queste reazioni permettono di formare un nuovo legame con un eteroatomo: se si vuole in-
vece alchilare il benzene si utilizzano le reazioni di Friedel Craft:

4. Alchilazione di Friedel Craft
©)
o® ol C

(o} (o} H
Ath: © Il ~HCI
)J\ [ )ZéarAICI;,‘—» —» R — R

R Cl R

5. Acilazione di Friedel Craft

Queste reazioni possono avvenire solo se I’anello non e disattivato (Ar-NO:z, Ar-COR etc.) e
se non presenta gruppi amminici, dato che reagirebbero con AlCls disattivando 1’anello.
Inoltre, la reazione di alchilazione non € molto utilizzata per due motivi:

1. Dato che i prodotti reagiranno pit1 velocemente dei reagenti daranno polialchilazione;
2. I carbocationi possono riarrangiare, e formare quindi piu prodotti differenti
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Di seguito viene riportato uno schema riassuntivo per tutte le reazioni SEAr:

Reaction Reagents Electrophile Product
bromination Br, and Lewis acid, e.g. Br
AlICl;, FeBr;, Fe powder (‘ gr
/7 \Br~ "MX,
nitration HNO; + H,50, 0% NO,
Il
VR 'I‘f@
o
sulfonation concentrated H,SO, or

Friedel-Crafts
alkylation

Friedel—Crafts
acylation

H,S0, + SO; (oleum)

Y UEEeY
2O =2
(o) (o) (o)
RX + Lewis acid usually /‘\R(D
AlCly

RCOCI + Lewis acid
usually AlCl;

i I
/NI‘ R
R

Passiamo ora alle sostituzioni nucleofile aromatiche SNAr: queste reazioni sono molto
meno comuni, dato che il benzene e gia di suo ricco di elettroni. Tuttavia, in determinate
condizioni, I’anello aromatico puo essere attaccato da un nucleofilo.

Il gruppo arilico pero non e adatto per fare né una sostituzione SN1 (dato che si formerebbe
un intermedio troppo instabile) né una SN2 (non riesce ad attaccare I’orbitale o*):

Sn2 can’t happen

Sn1 doesn’t happen

©§Br ©O®
unstable phenyl cation

with empty sp? orbital

Le sostituzioni nucleofile aromatiche possono essere condotte con 3 meccanismi differenti:

1. Addizione-eliminazione
2. Eliminazione-addizione
3. Sali di diazonio

Il meccanismo di addizione-eliminazione si riscontra negli alobenzeni che contengono un
gruppo disattivante in posizione orto o para rispetto all’alogeno: questo gruppo riesce infatti
a stabilizzare I'intermedio anionico formato (intermedio di Meisenheimer):

E o) R,N F 03 NR, O
RzNﬂ addition D% elimination
—_— —_—

Dato che la rottura del legame C-X avviene dopo il primo stadio - lo stadio lento —1'ordine
di reattivita segue 1’elettrofilicita del carbonio, che aumenta con I'elettronegativita:

Ar-F > Ar-Cl > Ar-Br > Ar-1
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Il meccanismo di eliminazione-addizione si riscontra quando si tratta un alobenzeni con
una base forte, come NaNHo:: questa e in grado di deprotonare 1'idrogeno fenilico e dare una
reazione di eliminazione, con la formazione di un intermedio instabile chiamato benzino:

=z normal t bond
‘ :> two p orbitals
A inside the ring

benzyne

abnormal & bond
two sp? orbitals
outside the ring

Il benzino poi potra andare incontro a una reazione di addizione nucleofila:

¥ o NH; NH,
NH
) W— N, —
Q HLNH,
Nt

Quando pero il benzino e sostituito si possono avere problemi di regioselettivita, dato che
l’attacco e possibile su entrambi i lati. Nel caso di sostituenti carboniosi, si ha la formazione
di entrambi i composti, che conferma inoltre I'intermedio benzinico:

R @\
(/‘) © about 50:50

©NH,

Quando invece il gruppo sostituito e ricco di elettroni, come nel caso di un fenossido, si ten-
dera a formare il carbanione piu lontano possibile, in modo da ridurre le repulsioni:

(o} © two anlons O

as far apart
as possible
NHa U]
6 work-up

L’ultimo meccanismo di SNAr e quello che passa attraverso i sali di diazonio Ar-N2*: questi
sali si decompongono a temperatura ambiente, quindi devono essere utilizzati a 0° circa.

®_N

NH, HNO, N=
O e

Come si puo notare sopra, questi sali possono essere sintetizzati a partire dall’anilina in pre-
senza di un sale nitroso, come NaNO: e HCl: questi formano in situ lo ione NO*, che andra
a reagire con 1’azoto anilinico per formare il sale di diazonio N2*

Me—il\H COH

H
|
— A
7. N~ OH
’\‘ Me \}N Me” ® N~

In presenza di un qualsiasi nucleofilo, anche acqua, i sali di diazonio perdono la molecola
N2 e formano il catione arilio, che verra subito attaccato dal nucleofilo.
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I sali di diazonio possono anche andare incontro a reazioni radicaliche: quando il nucleofilo
deriva da un sale di Cu(l), come ad esempio CuBr, si parla di reazioni di Sandmaeyer, e
sono tutte reazioni a meccanismo radicalico:

@ /,/N
/
xo iCu=X single " transfer N
> Cu”-X

HX or MX
CuX (cat.) | Sandmeyer L
(X=Cl,Br, | reaction =Nz X=Cu'"-X
CN, OH)

X

X _:culx Céu{”
©/ - ©<_/X - ©) (ii)

(i) reductive elimination from Cu'!
OR

(i) direct X atom/group transfer

X—Cu”-X

I sali di diazonio presentano una chimica molto vasta e interessante, tuttavia ci limiteremo a
riportare le reazioni pitt comuni, senza vederle nel dettaglio:

Aryl chloride Aryl bromide

cZ
©/ + N
CuCl CuBr CuX

Aryl cyanide (nitrile)

CuCN
N
®N/”N y ) I
o O
———-
Diazonium salt Aryl iodide
J H,S0,,
Hgo heat
OH
+ N>
2) heat Phenol
F
Aryl fluoride

Reduction
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ALCOLI

Arriviamo finalmente al primo gruppo funzionale contenente I’atomo di ossigeno: gli alcoli.
Questi composti hanno proprieta molto simili all’acqua, dato che presentano un gruppo -OH
responsabile dei legami a idrogeno tra le varie molecole della sostanza: hanno quindi tem-
perature di ebollizione elevate (I’etanolo bolle a circa 80° a pressione atmosferica) che au-
mentano con I’aumentare della catena carboniosa.

La stessa cosa non si puo dire per la polarita: pitt aumenta la lunghezza della catena laterale
e piu questi diventano apolari.

H HH H H HHHHHH H H
Sh = N < N N
HH HH HH HH HH HH
methanol butanol octanol
very soluble in water slightly soluble in water very insoluble in water

Data la presenza del gruppo -OH, gli alcoli presentano una leggera acidita, quasi paragona-
bile a quella della molecola d’acqua:

OH O~ Nat
+ NaOH ——> @ +  HO

Questa acidita diminuisce con la sostituzione dell’alcol, dato che i gruppi metilici incremen-
tano la carica negativa sull’ossigeno per effetti induttivi:

alcol metilico > alcoli primari > alcoli secondari > alcoli terziari.
(pKa 15.2) (pKa 16) (pKa 17) (pKa 18)

Cominciamo ora a studiare le reazioni caratteristiche di questo gruppo funzionale:

Come abbiamo gia visto nel paragrafo degli alogenuri alchilici, gli alcoli possono essere uti-
lizzati come nucleofili nelle reazioni di sostituzione all’alogenuro:

o cl
| | ) SN2
CH;—CH\_+ CH;—CH—CH, —— > CH3—CH2—O—C|2H —CH,

CH,

Quando pero 'alogenuro (o I’alcossido) e ingombrato, la reazione di eliminazione prende il
sopravvento e guida verso la formazione dell’alchene, piuttosto che dell’etere:

o CD OH
| | E2 |
CH;—CH, *+\ CH;—C—CH, ———= CH;—CH

3 3 2
lLJ|

CH, CH,

* CHz:CI)—CH

Per favorire la reazione di sostituzione e possibile direttamente utilizzare gli alcoli al posto
degli alcossidi, dato che non presentano un carattere basico.
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Gli alcoli possono essere trasformati in alogenuri utilizzando 1'SOClL: secondo la reazione:
ﬁ Cl
CH;—CH;—CH, + CI—S8—CI ——> CH;—CH;—CH, + SO, + HCI

E’ sorprendente come la reazione possa procedere con meccanismi differenti in base alla
scelta del nucleofilo utilizzato: se si aggiungesse lo ione cloruro insieme ad un catalizzatore
nucleofilo, come ad esempio la piridina, la reazione procede secondo un meccanismo SNo.

Se non si aggiungesse lo ioni cloruro si otterrebbe un prodotto con stereochimica mantenuta:
questa viene attribuita ad un meccanismo di sostituzione nucleofila intramolecolare SN

9 0]
R 1
/_;: S +HCl

R
/S\
H' OH T H‘)_ "H
R' R'
\ inversion
9
II . f;S\
/S\"'\'l AN ‘>+ (0] Cl
| )
— R
SN2 SN2 SNI
R
H\" CI CI 'IIH H\\‘ CI
R’ R’ R'
retention inversion retention

Gli alcoli vengono trasformati in esteri in ambiente acido con la condensazione di Claisen:

OH o)
/Y HCI /Y
CH:,,—CHZ—C\ + CH;CH, =—= CH3—CH2—C\ + H,0
OH O—CH;—CH,

Questa reazione verra trattata pitt nel dettaglio nel paragrafo degli esteri

Gli alcoli possono infine essere ossidati a carbonili, o, se primari, anche a carbossili:

OH 0 0

| [0X] Y [0X] 7
CH—C—H —_— CH3—C —_— CH3—0\

H H OH

La reazione solitamente viene eseguita utilizzando sali di cromo (VI), come ad esempio
K2Cr20y, tuttavia ne parleremo piu esaustivamente nel Capitolo 41 Chemo- e Regio- selettivita.
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ETERI ED EPOSSIDI

Un gruppo di composti strutturalmente simile a quello degli alcoli & rappresentato dagli
eteri, ma nonostante questo hanno proprieta completamente differenti. Questo gruppo fun-
zionale ha formala generale R-O-R e I'assenza del gruppo -OH fa si che questi presentino
temperature di ebollizione basse.

L’assenza del legame OH li rende inoltre composti poco reattivi, e quindi trovano largo im-
piego come solventi: 'esempio piut rinomato e costituito dal tetraidrofurano THEF.

@)

Quando il ciclo contiene pil ossigeni si parla di eteri corona: questi composti sono utilizzati
nelle reazioni di sostituzione nucleofila, in quanto questi sono in grado complessare i cationi,
e di aumentare quindi la nucleofilicita dell’anione:

0
o(\ /E [K(H0)g) o(\ T/E
[o oj -6 H,0 (O/K‘\Oj

_o o

Gli eteri possono partecipare anche a reazioni in cui si vede la scissione del legame etereo.
Questa trasformazione richiede pero la presenza di acido molto forte, come H2504 o HI:

°
® |
/.\o./\ H—l — /\o/\ —_— /\o ~N
. . \j }!l A '!I
Se la reazione coinvolge gli eteri asimmetrici, la scelta dell’attacco non e piu indifferente:

H-
|
R/O\ R' _— R ~ R'

In linea generale la reazione di addizione dello ione ioduro e SN2, di conseguenza attacchera
il carbonio pitt accessibile. Quando pero uno dei due gruppi e un carbonio terziario, allora
la reazione preferira seguire il meccanismo SN, e lo ioduro si leghera a quello terziario.

Quando gli eteri si trovano in un ciclo a 3 vengono chiamati epossidi: la tensione d’anello
fa si che questi reagiscano per aprire il loro anello e formare alcoli a-Nu-sostituiti:

reaction of epoxide with reaction of epoxide with
basic methoxide acidic methanol
"g_{”'e MeO®Na® : A _ MeOH, HCI MeO  OH
attack at less substituted end attack at more substituted end
La reazione puo essere condotta in ambiente acido oin , e la scelta dell’am-

biente, quando l'epossido e asimmetrico, incide sul prodotto di reazione.
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1. In ambiente acido, lo stato di transizione assume un carattere cationico, con la presenza
di una parziale carica positiva sul carbonio che verra attaccato dal nucleofilo: I"epossido si
aprira quindi sul carbonio piu sostituito, passando per lo stato di transizione piu stabile.

positive charge stabilized by alkyl groups

H H
Mel?g, WeOH Mé}'))f ¥ ! QgMe OMe
> ( +>) 4/‘ - (t) > / > /
0 Ho Go® ; 0 ®) OH OH
U \ \
H loose Sy2

transition state

2. In ambiente basico, invece, la reazione procede con un completo carattere SN2, di conse-
guenza l'attacco avverra sul carbonio pil accessibile, ovvero meno sostituito:

nucleophile approaches less hindered end

> OMe > (—')/,OMe OMe OMe
0 ) > \

-) OG)/) N OH

SN2 transition state H-OMe

CARBONILI: ALDEIDI, CHETONI

I carbonile € probabilmente il gruppo funzionale piti importante di tutta la chimica orga-
nica: questo ¢ in grado di dare una larghissima varieta di reazioni diverse, di cui parleremo
nel dettaglio in questo paragrafo.

Una delle reazioni piu caratteristiche del carbonile e I'addizione nucleofila, che avviene
sull’atomo di carbonio con rottura del legame doppio con I'ossigeno, lasciando unicamente
un legame singolo, che poi potra essere a sua volta spezzato per sostituire 1'ossigeno stesso.

Nu3 Nu
>: O — > : _— % Oe
Ma perché il carbonile seque questa reazione? La risposta e da cercarsi nel legame stesso che tiene
uniti carbonio e ossigeno, visto alla luce della teoria dell’orbitale molecolare.

1. Interpretazione orbitalica

I1 diagramma degli orbitali molecolari del gruppo carbonilico e gia stato affrontato in prece-
denza: per una revisione dell’argomento si rimanda la lettura con dettaglio al Capitolo 27

Essendo soggetto ad attacchi da parte di nucleofili, 'orbitale su cui verra spostata la nostra
attenzione sara il m*, ossia il LUMO, il quale, come gia visto, andra a localizzarsi principal-
mente sul carbonio, in quanto il suo orbitale p e ad energia maggiore di quello dell’ossigeno.

Y 2
\
cC——0oO0
SO
Quando un nucleofilo Nu si avvicina al carbonile, il suo HOMO interagisce con 1’orbitale m*

del carbonile, dunque in particolare col carbonio, dove esso € maggiormente localizzato, do-
nandogli densita elettronica.
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Poiché a venire riempito € un orbitale di anti-legame, I'ordine di legame del C=0O si riduce
ad 1 (in altre parole, il legame 7t si spezza) e gli elettroni migrano verso I’atomo piu elettro-
negativo, che avra gli orbitali ad energia minore, ossia 1'ossigeno.

Dall’intersezione dell’'HOMO del nucleofilo e del LUMO del carbonio, che vista la rottura
del doppio legame, sara divenuto un orbitale sp® (cambio di ibridazione sia per il carbonio
che per l'ossigeno), si origina un nuovo legame o, come viene rappresentato di seguito:

Nu®

00 S

. new o bond
orbitals
involved: C 0O — ' O —_— \
4 0 N
C (o) /C—O

LUMO = r* /,
sp? hybndlzed O 0 Ab
carbon electrons in HOMO begin to '
interact with LUMO sp® hybridized carbon

while at the same time... - \ Q

o
¢ 6 A J
filling of * causes electrons from © bond end up
7 bond to break as negative charge on oxygen

Inoltre, fatto interessante e che il nucleofilo non attacca il carbonile avvicinandosi da un an-
golo qualsiasi, né perpendicolarmente al piano del carbonile stesso (che ricordiamo essere
planare in quanto gli atomi coinvolti hanno ibridazione sp?), ma esattamente ad un angolo
di 107° dal piano. Tale direzione e nota come traiettoria di Biirgi-Dunitz, dal nome dei cri-
stallografi che per primi I’'hanno rilevato. La spiegazione piut semplice e che questo angolo
fa da compromesso tra due diversi fattori: la necessita di una buona intersezione tra HOMO
e LUMO e la repulsione esercitata dall’orbitale 7 contro 'HOMO del nucleofilo. Un’analisi
piut dettagliata pero ci rivela che in realta anche lo stesso LUMO e inclinato rispetto alla
perpendicolare al piano, in quanto esso deve allontanarsi dal suo piano nodale:

Nu

\
\' \ O nucleophile attacks nucleophile attacks

C=0 at 107° angle C=0 at 107° angle
O ‘ Nu®
- Nu®
mammum overlap with 1t ' node

perpendicular to C=0 bond combmgd W107° H

effect: 0 Y,
repulsion from filled & orbital \C —0 \c—l—o

Nu® forces nucleophile to attack at 7 1

u‘obtuse angle O . 0 ' ‘

\ orbitals lean away
\é/ \ @ from the node
/

0= ()

Per via di questo angolo, nell’addizione al carbonile bisogna tenere bene in conto I'ingombro
sterico attorno al carbonio, ossia alla presenza di altri sostituenti che possono ostacolare il
passaggio e 'attacco del nucleofilo, ragion per cui le aldeidi risultano pili reattive dei chetoni.
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Nelle reazioni reversibili I'ingombro sterico sposta I'equilibrio verso i reagenti, poiché i di-
versi sostituenti si trovano piu vicini quando il carbonio passa da un’ibridazione sp? ad un
sp?®, con riduzione degli angoli di legame da 120° a 109°:

sp?
120° 109°

Passiamo a questo punto a guardare le diverse addizioni che possono interessare i composti
carbonilici, in questo caso aldeidi e chetoni, tenendo d’occhio gli orbitali coinvolti.

2. Addizioni al carbonile senza perdita di ossigeno

I nucleofili che attaccano il carbonile possono essere i pili svariati, guidati principalmente
dall’attrazione di cariche opposte (nucleofili hard), dunque dalla carenza di elettroni sul
carbonio legato all’ossigeno (poiché I'orbitale 7t e localizzato maggiormente su quest'ultimo),
o dall’interazione orbitalica HOMO-LUMO (nucleofili soft), e sono a loro volta caratterizzati
da un’alta densita di carica, dovuta alla presenza di doppietti di non-legame (H20, ROH,
HSOs, RNH?) o di cariche intere o quasi (RO-, HO, NC, RMgBr, RLi, BHx).

11 “CN ha come HOMO I'orbitale sp del carbonio, dove e localizzata una carica intera
negativa. Esso attacca il carbonile in modo reversibile, in ambiente acido per protonare 1"ossi-
geno, che avra inizialmente una carica negativa, dando il prodotto finale, una cianoidrina:

i
0 NaCN N oH Yo
_— c® HOMO
R H H20,HCI g H ‘— sp orbital
aldehyde product N 0

c—o

: T G

(@(N\o NC og-w LUMO =r*
R

E— H® orbitals involved in the
R H addition of cyanide

Questi composti si dissolvono in acqua e sono distrutti dalle basi, per cui un pH basso sposta
I’equilibrio verso il prodotto.

HO CN NaOH, H,O 0]
e G

R R R R

cyanohydrin ketone

(o)
9 CN D) cN
-
P
R R R R
L’ H- e una specie che non da addizione al carbonile, in quanto il suo orbitale 1s e

troppo piccolo per interagire col 2p del carbonio, ragion per cui agisce solo come base, inte-
ragendo con altri atomi di idrogeno.
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Al suo posto si usano altri reagenti, che idealmente lo contengono, come il sodio boridruro
NaBHy, la cui specie reattiva e I’anione BH4". La carica negativa deriva dal fatto che il boro
ha solo 5 protoni, non da un doppietto elettronico effettivamente localizzato sul boro: nel
rappresentare il meccanismo non bisognera mai far partire la freccia dalla carica negativa,
ma da un legame B-H, in quanto sono quegli elettroni ad essere traferiti, insieme all’idrogeno
stesso, cosicché il risultato sia effettivamente un trasferimento di un idruro!

H

“se M 0 YA
/Be —_— - BO
H H H R |l| X H/M

H R R

I1 carbonile viene cosi ridotto e I’alcossido risultante in teoria puo legarsi ancora al boro per
far ripetere il processo con un altro carbonile, ma in pratica cid non avviene e 'alcossido e
protonato dall’acqua per dare un alcool. Il fatto che 'NaBHa possa essere usato in acqua e
indicativo della sua relativa stabilita: riducenti piu forti come il litioalluminioidruro LiAlHa
vi reagiscono violentemente.

Gli come RMgX (reattivo di Grignard) ed RLi si addizionano facilmente ai
carbonili, dando alcoli come prodotto. LHOMO del nucleofilo ¢ il legame C-M, dove M e un
metallo, fortemente polarizzato verso il carbonio, che andra dunque ad attaccare il carbonio
del carbonile. La reazione deve avvenire sotto etere, affinché 1’organometallo non si degradi
prima di reagire col carbonile, e solo dopo bisogna aggiungere acqua, protonando il prodotto
e distruggendo qualsiasi eccesso di nucleofilo rimasto.

o OH i
)J\ 1. MeLi, THF J\ i HOIM'O Z Li_C(:i c
. H\ 1 poiarize towards
R™H "5 ho Me” [ ~H ¢ 0
H {

l T P /C j— 0
(\H-OH O [}
o} 0° LUMO = *
L"@ )]\) - > 4\ orbitals involved in the addition
Me
R

R H H of methyllithium

I1 prossimo nucleofilo trattato e il , HSOs,, aggiunto come bisolfito di sodio alla rea-
zione. Il suo HOMO non e 'orbitale 2p con carica negativa dell’ossigeno, ma il 3p dello zolfo:

©

0 OH HOMO = sulfur

o= S hybrid orbital
containing lone pair

N e

C_O

O ‘ LUMO =

Il meccanismo di addizione e il solito; 'ultimo step, con il trasferimento di un idrogeno dal
bisolfito all’alcossido, e molto veloce ed € noto come scambio protonico di Castagnola.

9
o _OH 2@ o\/gj ‘) Na® O 2
07®

) S s

Me Me
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Persino I'acqua puo agire da nucleofilo verso un carbonile, reversibilmente. Quantita rile-
vanti di idrato tuttavia si hanno solo con le aldeidi, e addirittura la formaldeide si presenta
quasi solo in questa forma, quando non anidra: cio é verificabile dal suo spettro CNMR, dove
manca un picco nella regione dei carboni insaturi vicini all’ossigeno:

(Y
q 0 H20 QJ@ 0® _Ho 0@ \H—OH HO. OH
H,0 — >< —_— ><
H H H H H H H
Anche i ciclopropanoni sono facilmente idratati, ma stavolta perché 1’angolo teorico del car-
bonio, abbassandosi a 109°, si avvicina di pit1 a quello effettivo dovuto all’anello, ossia 60°.

Cosi comel’acqua, anche gli alcoli possono addizionarsi ai carbonili, dando vita a 4 differenti
prodotti, in base al carbonile: emiacetali, acetali, chetali o lattoli:

R?0 OH O OH
R?0 OH R0 OR® N Q<
M M R1” RS H
R1 H R1 H hemiacetal from  a cyclic
hemiacetal acetal ketone hemiacetal
(or 'hemiketal’) (or 'lactol’)
La presenza di un ambiente acido o basico influenza la cinetica di reazione, in quanto un
ambiente acido puo agire sul carbonile, protonando l'ossigeno e indebolendo quindi il le-
game C=0, mentre un ambiente basico deprotona 1’alcool, dando un nucleofilo alcossido pit
forte. I meccanismi sono mostrati di seguito, con gli step di protonazione/deprotonazione
che avvengono prima dell’addizione. Altro modo per aumentare la velocita della reazione e
usare un eccesso di carbonile, oppure 1'uso di HCI anidro come catalizzatore acidi.

hemiacetal formation in acid in acid solution, the acetal may form
(reactions discussed

o Et0 OH in Chapter 11) Et Et
EtOH
A -, N

R H acid catalyst R H

hemiacetal acetal
l protonation makes carbonyl T
group more electrophilic
f} H < - - - - proton regenerated
o Et
OH
)J\ — Et —o/\v/[j-\y —

R H

Come mostrato nel meccanismo di catalisi acida, gli emiacetali formatisi possono proseguire
e formare gli acetali, di cui parleremo nel prossimo paragrafo, mentre nella catalisi basica no.

hemiacetal formation in base

)OJ\ EtOH EtO><OH EtO OEt
R H base catalyst R H R H
acetals are never
formed in base
deprotonation makes ethanol
more nucleophilic (as ethoxide)

Myl

£ gto_ 0° H —OH

|.| Et—O )Q > base
Etés >< regenerated

H
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3. Addizioni al carbonile con perdita di ossigeno: gli acetali

La formazione degli emiacetali appena vista € un esempio di reazione entropicamente sfa-
vorita: il disordine diminuisce, in quanto si passa da due molecole distinte, aldeide ed alcool,
ad una sola, I'emiacetale. Allo stesso modo é sfavorita la formazione di un acetale da un
emiacetale, poiché si passa da 3 molecole, aldeide e due alcoli, a 2 molecole, I’acetale e una
molecola d’acqua.

Tuttavia, per I'acetale vi € un modo per evitare questo problema, unendo i due alcoli di par-
tenza in un unico diolo, formando cosi un acetale ciclico, come i diossolani (cicli a 5 termini).

ethylene glycol
HO

> O_. O 78%yield
\)J\ cat. TsOH, heat, \><

remove water by distillation

Ma come puo formarsi, e perché si perde una molecola d’acqua? Riprendiamo il meccanismo
da dove lo avevamo interrotto, ossia dall’emiacetale, in ambiente acido.

.Y

acid-catalysed dioxolane formation

@ /H
L e O S \)Q
X om
oxonium ion hemiacetal intermediate
H% %/\ (o} > H _H* o o
PR 2 o'/\l . v —_
— BE, = - Tou—= 0" £ I

oxonium ion the dioxolane

Considerando singolarmente gli step di reazione, partendo dall’emiacetale, abbiamo:

1. Protonazione dell’ossidrile, che diventa un buon gruppo uscente;

2. Intervento del doppietto sull’ossigeno dell’etere per eliminare acqua, formando un dop-
pio legame col carbonio (ione ossonio);

3. Addizione nucleofila di un alcool allo ione ossonio, spezzando il doppio legame;

4. Deprotonazione dell’ossigeno appena aggiunto per dare il prodotto finale e ristabilire il
catalizzatore acido.

E molto importante ricordare di scrivere il meccanismo comprendendo lo ione ossonio, e non
per sostituzione dell’acqua con I"alcool!

Per poter spostare 1'equilibrio verso i prodotti si aggiunge un eccesso di carbonile, oppure si
distilla via I'acqua man mano che si forma. L’acetale pero puo essere idrolizzato solo in am-
biente acido, non basico!

Anche senza usare un diolo e possibile ottenere un acetale, stavolta non ciclico, purché I’am-
biente sia sufficientemente acido.

®
H
H('jr->OMe Hi OMe % Me OMe 4 OMe

Me H
hemiacetal unstable oxonium ion H acetal

)]\/\OMe‘——‘ o = L H°
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Gli acetali, in particolare quelli ciclici, possono essere usati per mascherare la reattivita di un
certo gruppo funzionale (ossia come gruppi protettivi), in modo che non reagisca in modo
indesiderato. Un esempio e la protezione di un chetone per formare un reattivo di Grignard:

Mg unstable structure
(o) o — impossible to make
)J\/\/BI' 7 MMQBT'
° HO OH ¢ o Mg

M — L e — )</\/MgBr

H* cat.
ketone protected as acetal stable Grignard reagent

Mettiamo ora da parte i nucleofili con I'ossigeno per parlare dell'uso di un altro atomo, pitt
nucleofilo in quanto meno elettronegativo, e dunque con HOMO ad energia pit alta: I’azoto.

4. Addizioni al carbonile con perdita di ossigeno: le immine

L'azoto si addiziona al carbonile allo stesso modo visto per la formazione di emiacetali, for-
mando una specie detta emiaminale:

9 20 OH
ES Ph =—= Ph
Ph” “H H2N~ Ph” N~ Ph)\N/

H/ \H H  hemiaminal

Questo pero non e che un intermedio, in quanto la protonazione dell’ossidrile fa si che si
possa facilmente eliminare acqua quando 'azoto attacca di nuovo col suo doppietto elettro-
nico, generando una specie nota come ione imminio, il quale, per deprotonazione, da il pro-
dotto finale, un’immina. Poiché nel meccanismo sono coinvolte sia protonazione che depro-
tonazione, il pH ideale si aggira attornoi4 e 6.

¥ :oH

OH
® - ki _AN\@ _Ph
" Ph/I\N’Ph )\@-/Ph G T
hemiaminal iminium ion imine

L’immina e facilmente idrolizzabile, sia in ambiente acido che basico, a dare un carbonile,
ed e in questo modo che si puo trasformare un nitrile in un composto carbonilico, eventual-
mente dopo averlo alchilato con un reattivo di Grignard.

I, e )Y’“ o A

nitrile MgBr unstable imine Hs; ketone

Allo stesso modo si possono ottenere amminoacidi con la sintesi di Strecker, considerato
che le immine si comportano proprio come i carbonili nei confronti dell’addizione nucleofila:

NH,
NaCN < H,N CN H,0 H,N CO.H
NaoN_ X 2,

P "H nNH,ct Ph” H "CN Ph” "H HCI Ph” "H
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Alcune immine, pero, sono stabili e non vengono idrolizzate cosi facilmente, come nel caso
delle ossime, degli idrazoni e dei semicarbazoni:

_OH

N NH,OH o NH2
-
\)J\/ (hydroxylamine) (o} T‘; (o) NH;
oxime \)J\/ NHZ/ Y
NH

NHPh >

PhNHNH3 ketone (semicarbazide) N
-
(phenylhydrazine) \)J\/
phenylhydrazone semicarbazone

La maggiore stabilita e dovuta alla possibilita di delocalizzare il doppio legame, il che rende
anche I’addizione nucleofila piu difficile.

. ®
g/\OH _OH
N N~
\9&/ \/K/
O

La disponibilita delle immine all’addizione nucleofila implica, tra le altre cose, anche che
esse possono essere facilmente ridotte, come abbiamo visto nel paragrafo precedente per i
composti carbonilici. Tale processo € noto come amminazione riduttiva:

CN
NH3 NH ﬁHz / NH2
pHe -
Ph Me pH 6 Ph Me Ph Me H Ph H Me

A differenza dei carbonili, pero, le immine possono essere ridotte anche per idrogenazione:

NHs Ph
Ph__ CHO “Z0Cc " NH, 89% yield
Hy, Ni <------ metal catalyst

5. Addizioni al carbonile con perdita di ossigeno: la reazione di Wittig

Un'ultima reazione che comporta la perdita dell’ossigeno del carbonile e la reazione di Wit-
tig, in cui un legame C=0 ¢ sostituito da un legame C=C mediante I'uso del fosforo.

(o]
cI:H3 ©CH, H.C
p® BP NaH |I°@
Ph”/ “Ph — pPh” /) Ph —————>
Ph
Ph
phosphonium salt phosphonium ylid alkene, 85% yield

Si tratta di una reazione importantissima in chimica organica, completamente diversa da
tutto quanto e stato visto finora: il reattivo necessario ¢ detto ilide del fosforo, una specie
chimica in cui due cariche opposte sono situate su atomi adiacenti, e si ottiene per deproto-
nazione di un sale di fosfonio:

Ph Ph ©
Ph,Y I\ [\ L0
P HC—l — > R;"CHs
Ph Ph

La reazione di Wittig sara trattata in dettaglio nel Capitolo 34, dedicato alla chimica del fo-
sforo, dello zolfo e del silicio.
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CARBONILI ALFA,BETA-INSATURI

Quando un doppio legame viene a trovarsi tra le posizioni a e 3 di un carbonile, quest'ultimo
viene detto a,f-insaturo; il doppio legame, pero, sara molto diverso da un classico alchene.
Questo infatti non sara molto nucleofilo, ma anzi si comportera da elettrofilo, soggetto ad
addizioni nucleofile in B, definite addizioni coniugate o 1,4, o ancora addizioni di Michael
(da cui il nome di accettore di Michael per la specie in esame).

La ragione di cio e da ricercarsi nella coniugazione presente tra il carbonile e il doppio le-
game, che da vita alle seguenti due formule di risonanza.

©
0 ()
®
Meggf“}//ﬁ Me)\a/ BN

this carbon is electron-deficient

A dare addizioni coniugate saranno un gran numero di nucleofili, anche quelli che normal-
mente non avremmo considerato per una reazione diretta:

0 o)
cyanide KCN + \/”\onne — NC/\)J\OMe
)

o)
i Et,NH _100%C
amines 2 + OFt Et,N OEt
Ca(OH),

o
alcohols MeOH + /\)J\H —_—
o

NaOH
thiols MeSH + \)]\H —_—
o)

OMe O
AN,
(o
Mes/\)I\H
(o)

bromide HBr + YLOH _— Br/ﬁ)kOH
(o) o]

—_— c,/\)J\

(o)

o

chloride HCI +

sl
0 AIC;
benzene + X N
OH

Il prodotto di un’addizione coniugata e un carbonile sostituito in (3, in quanto prodotto
dell’attacco del nucleofilo all’accettore di Michael e un enolato, che poi tautomerizza.

Un’interpretazione piu dettagliata puo essere fatta alla luce della teoria MO.
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1. Interpretazione orbitalica

Confrontiamo gli orbitali molecolari di due specie che presentano due doppi legami coniu-
gati: un diene, il butadiene, e un enale, ’acroleina. Di seguito vengono riportati i diagrammi:

XN MO
butadiene acrolein

orbitals lower in
energy and symmetry
distorted by O atom

LUMO

% * LUMO|  *|argest
@ coefficient
— of LUMO
B

33|

it

b8 4

L'HOMO del butadiene e concentrato sui due carbonii terminali, che saranno dunque quelli
coinvolti nelle addizioni elettrofile al doppio legame, ma vediamo che anche nel propenale
(o acroleina) 'HOMO e ben concentrato sul doppio legame C=C, dunque l'enale conservera
ancora parte della propria nucleofilicita. Guardando il LUMO, pero, vediamo che nell’acro-
leina il piu largo contributo e quello del solo carbonio in : sara qui allora che avverranno le
addizioni nucleofile coniugate:

© —
Me—0O~ HOMO = sp®on O Me—0 bond
new o bon

LUMO AN = 0®

2. Addizione diretta o addizione coniugata?: questo é il problema!

Per poter capire se una certa reazione di addizione ad un accettore di Michael dara il pro-
dotto di addizione 1,2 o0 1,4 dobbiamo tenere in considerazione diversi fattori:

Le condizioni di reazione:
La natura dell’accettore;
La natura del nucleofilo.
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Iniziamo considerando le condizioni di reazione, e lo facciamo attraverso un esempio. L’ad-
dizione di cianuro a questo enone procede per addizione diretta a basse temperature, mentre
coniugata a temperature piu alte.

(o) NaCN, HCN, NC OH NaCN, HCN, (0
CN
cyanohydrin ; i
(direct addition to carbonyl) Ntk oviraiad

Come sappiamo, la formazione di una cianoidrina € un processo veloce e reversibile, per
quanto spostato magari verso i prodotti. Una parte della miscela, dunque, si riconvertira
sempre ad enone. L’addizione coniugata invece € una reazione lenta, ma irreversibile: man
mano che il suo prodotto viene formato, si toglie dell’enone dalla miscela, spingendo altra
cianoidrina a riconvertirsi in enone e cianuro, che verranno a loro volta consumati nell’addi-
zione coniugata. Poco a poco, allora, tutto si trasformera nel prodotto di addizione coniugata,
quello che chiameremo allora prodotto termodinamico, il pil stabile, mentre il prodotto di
addizione diretta sara il prodotto cinetico, quello formatosi piu in fretta. Aumentando la
temperatura, la velocita di tutte queste reazioni aumenta, facendo si che il prodotto termo-
dinamico si formi piu velocemente.

I1 prodotto cinetico e quello che si forma piu velocemente. Le condizioni che lo favoriscono
sono dette controllo cinetico (bassa temperatura, poco tempo di reazione).

Il prodotto termodinamico e quello piu stabile. Le condizioni che lo favoriscono sono dette
controllo termodinamico (alta temperatura, lungo tempo di reazione).

I prodotto cinetico e quello dell’addizione diretta in quanto il carbonio legato direttamente
all’ossigeno ha una maggiore carica positiva, che attira il nucleofilo. Il prodotto termodina-
mico e quello dell’addizione coniugata in quanto, rispetto all’addizione diretta, si perde un
legame  C=C, meno forte di un legame t C=0O, dunque il prodotto e piu stabile.

Per quanto concerne I’accettore, il discorso € molto semplice: quanto piu il carbonile e reat-
tivo, tanto piu favorira addizione diretta. L’ordine generale di reattivita per i carbonili € mo-
strato di seguito:

o (o)

/\)J\NR A\ioa /\/ﬁ\ R Mc'

o,B-unsaturated

o,p-unsaturated amide 3.nsaturated est enone acyl chloride
- -
least proportion of direct addition to C=0 most

Un esempio di addizione e la riduzione con NaBHa: essa avviene generalmente al carbonile
per chetoni ed aldeidi, mentre solo al doppio legame con esteri e ammidi. Puo capitare pero
che essa avvenga sia al carbonile che al doppio legame, dando un semplice alcool:

Et
a second 0 (‘/0 OH
conjugate addition direct @’w H
addmon to C=0
E—
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Parliamo infine del nucleofilo, il quale potra essere hard o soft. La reattivita di un nucleofilo
hard, caratterizzato dalla presenza di un atomo piccolo ed elettronicamente denso, sara gui-
data dall’attrazione tra cariche, dunque esso reagira per addizione diretta. Un nucleofilo soft,
invece, con atomi grandi dove la carica e ben diffusa, reagisce in base agli orbitali coinvolti,
andando a cercare il maggior contributo al LUMO, per cui si addizionera in modo coniugato.
I nucleofili borderline invece condivideranno caratteristiche di entrambi, potendosi compor-
tare in entrambi i modi. Nella seguente tabella ne sono elencati alcuni:

Hard and soft nucleophiles

Hard nucleophiles Borderline Soft nucleophiles
F-, OH-, RO-, SO, CI- N3, CN- I, RS-, RSe~, S

H,0, ROH, ROR’, RCOR' RNH,, R'R>NH RSH, RSR’, RsP

NH,;, RMgBr, RLi Br- alkenes, aromatic rings

Anche gli elettrofili possono essere classificati in hard e soft, e reagiranno con i corrispon-
denti nucleofili (hard-hard, soft-soft). Naturalmente, gli elettrofili hard hanno una carica po-
sitiva intera o parziale, mentre i soft hanno un LUMO a bassa energia a cui partecipano in
modo prevalente, cosi come il C del carbonile e il C in (3 di un accettore di Michael.

Esiste un modo per promuovere 1’addizione coniugata anche per i nucleofili hard come
RMgBr o RLi, ed e l'uso di sali di rame come il Cul. La chiave di cio € un processo noto come
transmetallazione. A tal riguardo di veda il Cap.40 - par. Altri metalli di transizione.

Di seguito una tabella riassuntiva di quanto detto nel paragrafo:

@ Conjugate (1,4 or Michael) vs direct (1,2) addition

Conjugate addition favoured by Direct addition to C=0 favoured by
Reaction conditions (for reversible thermodynamic control: high tem- kinetic control: low temperatures,
additions): peratures, long reaction times short reaction times
Structure of o, B-unsaturated unreactive C=0 group (amide, reactive C=0 group (aldehyde, acyl
compound: ester) chloride)

unhindered [ carbon hindered B carbon
Type of nucleophile: soft nucleophiles hard nucleophiles
Organometallic: organacoppers or catalytic Cu(l) organolithiums, Grignard reagents

ACIDI CARBOSSILICI E DERIVATI

Come dice il nome, gli acidi carbossilici, caratterizzati dal gruppo funzionale -COOH, sono
specie chimiche in grado di perdere facilmente un protone. Rispetto agli alcoli, con cui con-
dividono il gruppo —OH, il loro protone e molto piu acido in quanto la loro base coniugata
e stabilizzata per risonanza.

) 0
acetate - -\@
Me” ~0° Me” (0 Me” O

charge delocalized over two oxygens
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Non tutti gli acidi carbossilici hanno lo stesso pKa, ma la loro acidita e aumentata dalla pre-
senza di sostituenti sulla catena laterale: quanto piu l'acido & soggetto all’attrazione di
gruppi elettron-attrattori, come il fluoro, tanto piu il legame O-H sara debole, e dunque per-
dera facilmente il protone. Basti guardare alla seguente scala di pKa, all’aumentare dei sosti-
tuenti al fluoro sulla catena laterale:

(o] (o] (0] o
)]\ F\)J\ F F
Me OH OH OH F OH
F F
acetic acid fluoroacetic acid difluoroacetic acid trifluoroacetic acid
pK, 4.76 pK; 2.59 pK, 1.34 pK; ~ -1

Gli acidi carbossilici possono essere pensati come 'unione di un gruppo carbonilico e uno
alcolico sullo stesso carbonio, ma 1’acido non ha quasi nessuna delle proprieta dell’alcool
(difficilmente da eliminazione, né agisce da nucleofilo quando deprotonato), mentre ne man-
tiene varie del carbonile, come la capacita di dare sostituzione nucleofila. E proprio in questo
modo che sono generati i suoi derivati, detti composti acilici:

Carboxylic acid derivatives

Carboxylic acid Derivative of RCO,H
acid chloride or ester acid anhydride amide
acyl chloride*
X X, . L K

R OH R Cl R OR' R (o) R’ R NH2

*We shall use these two terms interchangeably.

Prima di poterli studiare nel dettaglio, andiamo a vedere come vengono formati.
1. Sostituzione nucleofila acilica

Abbiamo gia visto cosa succede quando un carbonile va incontro ad un’addizione, il cui pro-
dotto non sempre ¢ stabile ma spesso va incontro a decomposizione. Intermedio in tale rea-
zione e una forma deprotonata del prodotto, che chiameremo intermedio tetraedrico. An-
diamo a vedere cosa accade ad esempio nella formazione di un emiacetale.

gk
(0]
%0 CoR )]\
s, .
o) unstable RO~ is a
R” intermediate oR leaving group

R/%Hf@OH

L’intermedio, non venendo protonato, si decompone facilmente a ridare il chetone di par-
tenza, mentre 1’alcossido che aveva attaccato, agendo da nucleofilo, abbandona la molecola:
questo e quindi un gruppo uscente. Non e detto pero che nucleofilo e gruppo uscente coin-
cidano, ma quando cio non avviene si ha una sostituzione al carbonile:

0) Nu O@) o
N @f\)J\ —_— . )J\ +x©
< R X R /\ X Nu /\ R
trigonal planar tetrahedral trigonal planar

starting material intermediate product
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Lo stadio lento della reazione e proprio ’addizione, col passaggio da carbonio trigonale al
carbonio tetraedrico, mentre I’eliminazione € molto veloce, data 1'instabilita dell’intermedio,
che contiene un gruppo che puo facilmente abbandonare la molecola: quanto migliore ¢ il
gruppo uscente, tanto piu in fretta l'intermedio si decompone, per cui, tra tutti i sostituenti
dell’intermedio, esce sempre il miglior gruppo uscente. Una buona misura della qualita del
gruppo uscente e il pKa del suo acido coniugato, che deve essere il pit basso possibile:

carboxylic acid derivative leaving group, X- conjugate acid, HX pKa of HX leaving group?
acyl chloride Ck- HCl <0 excellent
anhydride RCOO- RCO,H about 5 good

ester RO- ROH about 15 poor

amide NH,~ NH; about 25 very poor

alkyl or aryl derivative R- RH >40 not a leaving group

Poiché nell’intermedio non c’e distinzione tra il gruppo appena entrato e gli altri sostituenti,
affinché la reazione sia di sostituzione, il gruppo entrante dev’essere un gruppo uscente
peggiore del sostituente che si vuole eliminare (non posso sostituire un H2N- aggiungendo
solo CI), per cui il nucleofilo sara tanto un miglior gruppo entrante quanto piu alto ¢ il pKa
del suo acido coniugato.

La reattivita di un composto acilico verso la sostituzione sara allora dettata dalla qualita dei
loro sostituenti come gruppi uscenti, ma non solo. Un altro fattore importante da tenere in
considerazione e la delocalizzazione elettronica nel composto, che diminuisce la reattivita
della molecola: rompere un sistema coniugato porterebbe infatti ad un aumento dell’energia,
dunque a prodotti pit1 instabili dei reagenti di partenza. Tale fenomeno puo essere spiegato
molto facilmente guardando agli orbitali molecolari, come nel caso delle ammidji, riportato
di seguito. Cio che accade e un’interazione tra l’orbitale p dell’azoto e il 7* del carbonile,
portando alla localizzazione degli elettroni in un nuovo orbitale molecolare condiviso.

R R molecular orbital diagram shows how energy of
(\‘ )\ orbitals changes as lone pair and C=0 =* interact
new higher-ener * orbital
H H
2 ", isolated C=O
lone pair in orbitals overlap /! . ' m* orbital
p orbital /", , alloworbitalsto
0 ,R 1p) isolated / interact K
H-N—-C~ lone pair %\ K
H () % onN . K
empty ©* orbital ™ /'
I / new, stabilized
—— lower-energy
Iy lone pair

Tale delocalizzazione e verificata anche dagli assorbimenti IR (vedi Cap. )dei composti acilici,
la cui frequenza e abbassata proprio per tale fenomeno.

Infrared :: j ci RC%_Q)OI\R RC%_QR RC%NHZ :a.j\@

stretching
frequency very weak weak some strong complete
of the delocalization delocalization delocalization delocalization delocalization
C=0 group
v/cem 1790-1815 1800-1850 1735—-1750 1690 1610-1650
1740-1790 1300-1420

C=0 strongest >  weakest
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Gli effetti combinati dei sostituenti e della delocalizzazione portano alla seguente scala di
reattivita, ben illustrata dalle condizioni di reazione necessarie per la sostituzione con acqua
da parte dei diversi composti acilici:

MOST o o
. 3 PY0]
REACTIVE acid (acyl) 2
" — fast at 20 °C
chloride R)J\ cl RJJ\ OH
acid o 0 H,O o
. 2
anhydride )J\ — )]\ slow at 20 °C
R o R! R OH
(o) H.O (o)
ester )]\ _2> )J\ only on heating
R OR1 R OH with acid or
base catalyst
o H,O fo) prolonged
heating needed
LEAST amide )]\ - )]\ with strong acid
REACTIVE | | R NH, R OH or base catalyst

Tali condizioni di reazione ci suggeriscono anche un’altra cosa: la sostituzione acilica puo
essere favorita dalla presenza di un catalizzatore acido o basico. Abbiamo gia visto come un
catalizzatore acido puo attivare il carbonile verso ’addizione, o un catalizzatore basico puo
favorire la decomposizione dell'intermedio tetraedrico, ma la presenza di un ambiente pro-
tico influisce anche sui gruppi uscenti, migliorandone a volte la qualita - un esempio e ripor-
tato qui sotto:

Yo | H + H,0
HO OH HO) QZH 0y )OJ\
R
O/R O/R /U\O/R -~ 0/

Un altro tipo di catalisi fa invece uso di nucleofili che sono anche buoni gruppi uscenti ed
entrambe queste loro qualita sono sfruttate per accentuare la reattivita del composto acilico.
Classico catalizzatore a tal scopo e la piridina, un eterociclo aromatico contenente azoto:

N T R20H (o
4/ R N
Rﬁb' ~ R‘J\OR2

pyridine as pyridine as
nucleophile leaving group

acyl pyridinium ion
reactive intermediate

2. I composti acilici

Tutti i derivati degli acidi carbossilici sono ottenibili per sostituzione nucleofila acilica,
usando i giusti reagenti: vediamo ora singolarmente quelli gia citati, ossia gli alogenuri acilici
(in particolare i cloruri), le anidridi, gli esteri e le ammidi. Ognuno puo essere convertito in
ogni altro, ma e piu facile passare da composti acilici piu reattivi ad altri meno reattivi,
tramite 1'utilizzo di una catalisi acida o basica e il nucleofilo con cui si vuole sostituire. Per
passare da composti meno reattivi ad altri piti reattivi, bisogna in genere risalire prima in
cima alla scala di reattivita, ottenendo un cloruro acilico, per poi ridiscendere al derivato
desiderato: gli acidi carbossilici stessi possono farlo con facilita, convertendosi in derivati piti
reattivi.
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Tutte queste conversioni sono schematizzate nella seguente illustrazione:

(o]

most reactive —
acid (acyl) )]\
chlorides — R Cl
IR1770 H,0
pK, of HCI =7 TS
R'CO
2 SOCl,
or
(o) (o) H20 PC|5
anhydrides - )I\ O)k R
IR 1750 and 1800
pK, of RCO.H 5 R OHl
H,0 Y
o acid or base O carboxylic
R1OH > acids
|;s:jrsi) O R)J\on1 aeacid ORI RJ\OH
®
1
pKa of R'OH 15 NHal R'OH, H
(o]
NH; H,O
id
amides R NH, .
IR 1690 strong acid or strong base

pKyof NH3 30  |east reactive

I cloruri acilici sono i derivati piu reattivi, ottenibili dagli acidi carbossilici o da qualsiasi
altro derivato per reazione con un agente clorurante, i pit1 famosi dei quali sono il cloruro di
tionile SOCl: e il pentacloruro di fosforo PCls. Entrambi agiscono sul gruppo -OH per tra-
sformarlo in un buon gruppo uscente, come fa anche la catalisi acida, talmente buono da
essere sostituito da un nucleofilo relativamente debole come lo ione Cl-. L’intero meccanismo
€ mostrato di seguito, con il cloruro di tionile che viene attaccato dall’ossigeno del carbonile:

H
@6’20 O o

(o)
R\?\ I c® i i
S —_— S — s + HCI
HoD o <’ R)]\O/ ci R D07 el
unstable intermediate

Il risultato & un intermedio instabile, il quale, una volta protonato, puo facilmente decom-
porsi per sostituzione col cloruro. Lo step ciclico risulta essere particolarmente vantaggioso
per la reazione, poiché abbassa I’energia del complesso attivato:

e

® _H H
(o) o) (0 Cl o)
t_| + HCI

(o)
Il HCI CO T
J\ s T = J\,s\ — s\—>)]\ + S0,
R” Y07 Tl R7}707 R/ 707 S0  RT €l gageqiost
. . Cl .
unstable intermediate CI@ from reaction

A partire dal cloruro acilico e possibile ottenere qualsiasi altro derivato per sostituzione, per
i motivi gia descritti di delocalizzazione e qualita del gruppo uscente, in quanto il Cl- viene
facilmente eliminato.
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Riportiamo di seguito la sintesi di un estere a titolo esemplificativo.

' %o o
)k 9
Cl ) _— Clgi\ _— 1 _— C|@ + )k
R—OH RO H R° crisa RO

\/@ unstable leaving group
base  jhtermediate

Lo stesso meccanismo ¢ valido per la formazione dell’ammide, si sono usati due equivalenti
di ammoniaca, in quanto essa agisce sia da nucleofilo che da base, dando NH:Cl:

(o)

o Q
< o) @« Me amide
Me /!\ /{\/} NH, product
( Cl —> iPr cl — > 7l >
NO NH, € i
Me | AT\ ammonium
NH3 H H H :NH _ NH®CI@ chloride
3 . 4 by-product

La reattivita delle anidridi ¢ fondamentalmente la stessa dei cloruri acilici, sebbene sia molto
diffuso anche l'utilizzo di anidridi cicliche, relativamente piu stabili. Esse sono ottenute per
reazione di un cloruro acilico con un carbossilato (da notare che prima abbiamo escluso l'uti-
lizzo dei carbossilati come nucleofili: i cloruri acilici sono cosi reattivi da reagire comunque!)

(o}
(o) ©) (o) (o)
Na eO/U\R

J J

R le) R + NaCl
Acid chloride Anhydride
(aka "acyl chloride")

R

Gli esteri si ottengono per reazione di una specie piu reattiva con un alcool, oppure per rea-
zione acido-catalizzata di un acido carbossilico con un alcool. Siccome si tratta di un equili-
brio, per spostarlo verso i prodotti si puo agire usando un eccesso di acido o di alcool, oppure
usando una specie piu reattiva come il cloruro acilico o I’anidride, o ancora aggiungendo un
agente deidratante alla miscela di reazione — come CaCl:- o distillando via 'acqua:

acid-catalysed ester formation: forming the tetrahedral intermediate

/N ® _H

0 H® o HO OH HO OH
OH OH HO—R C? (0]
H

acid-catalysed ester formation: decomposition of the tetrahedral intermediate

/-\\ H® H\ H + Hzo
HO OH HO) 02 H ®0:5 0
o) o o~ Y

La reazione puo essere catalizzata solo da acidi, in quanto le basi deprotonerebbero 1’acido
carbossilico, formando uno ione carbossilato non reattivo.
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Una reazione interessante che riguarda gli esteri e la transesterificazione, che, come dice il
nome, permette di trasformare un estere in un altro, cambiando il sostituente RO- legato al
carbonio. Poiché tutte le reazioni in ambiente acido degli esteri sono reversibili, per ottenere
una buona quantita del secondo estere si usa come reagente un estere il cui gruppo alcossido,
una volta sostituito, sia abbastanza volatile da essere allontanato (come MeOH o EtOH), spo-
stando I’equilibrio verso i prodotti.

MeOH
~N"oH distilled off

/\H/O""e >0Me > orl\;:H@ ol hlng OBu
[ e e AP Ly
"\jH QH Irreversiple

because MeOH H
is removed Q
from the mixture ﬂ

% OBu

94% yield Q

L’idrolisi di un estere, in equilibrio in ambiente acido, ¢ irreversibile in ambiente basico:
questo perché, con l'uso di basi, la reazione di formazione di un estere e impossibile, in
quanto il carbossilato e troppo stabile per dare sostituzione (una specie O* non potra mai
essere un gruppo uscente): di seguito viene riportato il meccanismo

irreversible deprotonation pulls the equilibrium
over towards the hydrolysis products

©0 OH o) o
Temoon = = oo — T
Ar Me Ar oé

Ar OMe Ar o°

Le ammidi sono, tra i derivati studiati (al di la del carbossilato), la specie piu stabile, quindi
meno capace di dare sostituzione e tale proprieta si accentua passando da ammidi primarie
ad ammidi terziarie. La loro idrolisi e possibile sia in ambiente acido che basico, sebbene le
condizioni basiche richiedano condizioni estreme di reazione.

amide hydrolysis in acid

« @ _H ( “HO ¢ QA i
0/\H® Co/ HO NHPh HO NHPh Ho/> ﬁﬂzph Q) )k

- - o H = — — —= Ph” “OH
Ph” “NHPh Ph)]\NHPh Ph>é?/ ) PhXOH Ph>éz)|-| PhJ\OH + Priis
H,0: H ¢H®

3 hours at 100 °C with 70% H,SO, in water gives 70% yield of the acid protonation of the amine
prevents reverse reaction PhNI-@

Come per gli esteri, 'idrolisi catalizzata da una base e totalmente irreversibile.

o 10% NaOH in H,0 o

)]\ 100 °C,1-3 h )]\
NH, (longer for amides of primary' R oe
or secondary amines)

irreversible formation of carboxylate
anion drives reaction forward

G G gy
BNHz . R sz‘:R)J\élH/\@base—» R)J\Oe

H most of the time, hydroxide is lost
again, giving back starting materials
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Un altro modo per ottenere le ammidi e idrolizzare i nitrili, cosi come si puo fare il contrario
usando agenti deidratanti. Cio puo essere usato insieme all’addizione al carbonile con for-
mazione di cianoidrine per ottenere composti polifunzionali con ossidrili e acidi carbossilici.

0 —H,0 P,0s
)J\ — > R—C=N NH _~ " N
R” “NH,
(o) 73% yield

Il meccanismo della reazione di idrolisi dei nitrili e il seguente:

H20, H,SO,

Bn =
benzyl [Ph” | CN > |Ph™” > CONH, ] . Ph” “CO,H
100°C, 3 h primary amide 80%
H,O0: H
Bn Bn ?
\\\ . \® \”/ \n/g\J \(
N: H@ H®
(4 HN: (A NH2 NH,

primary amide

A partire dai derivati degli acidi carbossilici e possibile ottenere altri composti con uno stato
di ossidazione minore, per riduzione (vedi Capitolo 41 Chemo e Regioselettivita) o per aggiunta
di reagenti organometallici come il reattivo di Grignard (vedi Cap. 40 — Organometallica).

Un caso particolare e costituito dall’utilizzo di organolitio e reattivo di Grignard per dare
chetoni e non alcool terziari, come ci si aspetterebbe. La chiave della reazione e 'utilizzo di
un eccesso di organometallo, affinché I'intermedio tetraedrico risulti stabilizzato per com-
plessazione da parte del metallo e non dia sostituzione, ma si decomponga in acido:

H

. >~
o) OLi (o] (o)
TS G V- R
R OH R OLi R OH, R Me
Me Me ®
tetrahedral intermediate



Gl eterocich

Nello scorso capitolo abbiamo visto le reazioni dei sistemi aromatici, in particolare di tutti
quei composti derivati del benzene. Tuttavia la chimica dei composti aromatici non si limita
al benzene: in questo capitolo tratteremo tutti i sistemi aromatici in cui uno o pit1 atomi nell'a-
nello benzenico sono sostituiti da eteroatomi come azoto N, ossigeno O e zolfo S. In natura
ci sono migliaia di queste molecole, tuttavia qui esamineremo solo i pili importanti.

Dopo aver trattato gli eterocicli aromatici passeremo allo studio degli eterocicli saturi.
Il capitolo verra suddiviso in 4 grandi paragrafi:

1. Reazioni degli eterocicli aromatici
2. Sintesi degli eterocicli aromatici
3. Reazioni degli eterocicli saturi

4. Sintesi degli eterocicli saturi

Eterocicli aromatici {

Eterocicli saturi [

1. Reazioni degli eterocicli aromatici
Come abbiamo accennato prima cominceremo il nostro viaggio nel mondo della chimica ete-
rociclica trattando gli eterocicli aromatici, qui in particolare le reazioni a cui vanno incontro.

Gli eterocicli sono molecole cicliche nelle quali I’anello e formato da almeno un eteroatomo.

Gli eterocicli aromatici pit comuni nei composti naturali contengono anelli a 5 e a 6 termini-
essendo questi i piu stabili- e tra questi ne studieremo 4 in particolare, le cui strutture ven-
gono riportate qui di seguito:

pyridine pyrrole  furan thiophene

O 000

A differenza dell’ossigeno e dello zolfo, 'atomo di azoto puod formare 3 legami chimici, e
proprio per questo motivo e l'unico frai 3 in grado di formare eterocicli aromatici a 6 termini
stabili; in questo paragrafo tratteremo nello specifico la piridina, tuttavia esistono anelli aro-
matici a 6 termini che contengono pit di un atomo di azoto. Esempi comuni sono la pirimi-
dina e la pirazina, che pero non verranno approfonditi in questo testo.

OEN®

N

Piridina CsHsN

pyrimidine pyrazine
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L'atomo di azoto nell'anello piridinico e sp? con geometria trigonale planare, con la coppia
solitaria nel piano dell'anello. Questo la rende un'immina, anche se a differenza delle altre
immine risulta stabile a causa della sua aromaticita.

S}
lone pair in sp? orbital at (@ . x, =
Q: right angles to p orbitals in ring: P >
* no interaction between LN No
orthogonal orbitals .

oz0

attempts to delocalize lone pair
lead to absurd structures

Tutte le immine sono pitt debolmente basiche delle ammine sature e la piridina e una base
debole con una pKa (del suo acido coniugato) di 5,5. Proprio per questa ragione la piridina
viene spesso utilizzata come catalizzatore nucleofilo, soprattutto nelle reazioni di acilazione.

(o]

9
I
1 1 2
R ! pyridine as Z pyridine as R OR

nucleophile leaving group

acyl pyridinium ion
reactive intermediate

La bassa energia degli orbitali 7 della piridina (I’azoto disattiva I’anello) fa si che I'attacco da
parte di un elettrofilo sull'anello risulti difficile. Alle stesse conclusioni si puo giungere ana-
lizzando gli intermedi cationici che si formano, i quali vengono destabilizzati dall’azoto.

®
H . E H E H E
E R E « ®
0D % % — ()
N N N N
unstable electron-

deficient cation unstable electron-deficient cation

Un problema altrettanto serio e che la coppia solitaria dell'azoto € una base moderata, e dato
che quasi tutte le reazioni SEar sono reazioni catalizzate da acidi, I'atomo di azoto viene pro-
tonato. Se la piridina non e molto reattiva con gli elettrofili, lo ione piridinio e proprio inerte.

stable
pyridinium ion

O ) % O
no
reaction sto4 H2304 y P N _
H

Le uniche reazioni di sostituzione elettrofila possibili sono quelle con le piridine attivate:

1. Piridine che contengono gruppi elettron-donatori in orto e in para all’azoto:

H N E
E — |
® V pZ
Meo\j N Me N MeO N

2. Le N-ossidopiridine, ottenute facendo reagire la piridina con m-cpba:

H N02 N°2 N02
N

() = ﬁﬁ L O
v

Z

sto,, @ @” @'}l N
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Al contrario, I'atomo di azoto rende le piridine piu reattive verso la sostituzione nucleofila,
in particolare nelle posizioni 2 e 4. La 2-cloropiridina e la 4-cloropiridina vengono preparate
rispettivamente a partire dal 2-piridone e 4-piridone:

Pirrolo CsHsN

Ti ricordi la reattivita della piridina? Ecco, quasi tutto ¢ il contrario con il pirrolo. La sostitu-
zione elettrofila € molto piu facile di quanto non lo sia con il benzene - quasi troppo facile in
effetti - mentre la sostituzione nucleofila & piu difficile. Inoltre il pirrolo non e una base né
puo essere convertito in un N-ossido.

La grande differenza & che la coppia solitaria di azoto é delocalizzata attorno all'anello.

@g_ﬁ I R S 7y X
S %) N

La delocalizzazione elettronica spinge gli elettroni dall'azoto nell'anello e ci aspettiamo che
quindi questo sia ricco di elettroni: 'HOMO dovrebbe quindi aumentare di energia e I'anello
diventare piu nucleofilo.

Un'ovvia conseguenza di questa delocalizzazione e la minore basicita dell'atomo di azoto e
la maggiore acidita del gruppo NH. Infatti, il pKa del pirrolo che funge da base e di circa -4.
Al contrario, il protone NH (pKa 16,5) puo essere rimosso da basi molto piu deboli di quelle
che possono rimuovere i protoni su normali ammine secondarie.

Br Br
f 5 Brz
N Br Br
| EtOH, 0 °C N
" !

Alcune reazioni possono essere controllate per fornire buone rese di prodotti monosostituiti.
Un esempio e la reazione di Vilsmeier, una valida sostituta dell'acilazione di Friedel-Crafts.

@ (o} 1. POCl; / \
)J\ . R

N + o N
! R™ NMe; 2 Na,COs, H,0 o 5
Potresti aver notato che la reazione porta all’attacco in posizione 2 sul pirrolo. Sebbene tutte
le posizioni reagiscano con reagenti come il bromo, la maggior parte dei reagenti sceglie la
posizione 2 (o 5) e attacca la posizione 3 (0 4) solo se le posizioni 2 e 5 sono bloccate.

Perché ¢é presente questa regioselettivita?

I meccanismi per entrambe le sostituzioni nelle posizioni 2 e 3 si verificano facilmente, tutta-
via la reazione nella posizione 2 e leggermente favorita rispetto alla posizione 3.
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I calcoli mostrano che 'HOMO del pirrolo ha un coefficiente maggiore nella posizione 2, e
un modo per spiegare questo risultato e guardare la struttura degli intermedi. In entrambi
gli intermedi i due doppi legami sono, ovviamente, coniugati tra loro, ma solo nel primo
intermedio entrambi i doppi legami sono coniugati con N*. Il secondo intermedio & "cross-
coniugato", mentre il primo ha un sistema coniugato lineare piu stabile.

E E

E® H

/ ° BRYL J \ / 0 Q_»[/ \;
H H H

H H

L’ultima reazione che tratteremo sara la decarbossilazione: e una sorta di reazione inversa
di Friedel-Crafts in cui l'elettrofilo € un protone (fornito dall'acido carbossilico stesso) e il
gruppo uscente e l'anidride carbonica. La protonazione puo avvenire ovunque ma porta alla
reazione solo se si verifica dove c'e¢ un gruppo -COOH.

® — co
4 "oHAO{(oHA @QW RSN
é}f( — Y T o o‘j N

Furano CsH4O e tiofene CsHiS

Gli altri eterocicli a cinque termini che tratteremo sono il furano, con un atomo di ossigeno
al posto dell'azoto, e il tiofene, con un atomo di zolfo.

Queste molecole sono anch’esse facilmente soggette a reazioni di sostituzione elettrofila,
sebbene non come il pirrolo. Dato che I'orbitale p della coppia solitaria di elettroni sullo zolfo
che si coniuga con I'anello & un orbitale 3p mentre per N ed O l'orbitale e il 2p, 1'azoto e il
donatore di elettroni piu potente dei tre, I'ossigeno il successivo e lo zolfo quello pitt debole.

ACzo / \ Ac20 / \
/ \ chlz / \ chlg
—_— —_—
(o] 0°C 0 o S 100 °C S o

Il furano e meno aromatico del pirrolo, e presenta quindi la possibilita di formare legami
stabili come legami singoli C-O per addizione e non per sostituzione.

N __ —
(@/ B’ B’_» Mef)/H\ @ﬁ: — Meghgk:r

Possiamo estendere questa idea se considerassimo che il furano ¢, in effetti, un enol etere su
entrambi i lati. Se questi eteri enolici fossero idrolizzati avremmo un 1,4-dichetone:

enol enol

®
ether . .“ether H™, H0 1
\/ \ # > R 4 R
R R hydrolysis of enol ethers

(o] 0O O

Due reazione che furani e tiofeni fanno particolarmente bene sono la litiazione di un gruppo
C-H vicino all'eteroatomo e le cicloaddizioni di Diels-Alder:

(o]
R A\ s Ao
Uu a0 o -
(o]

Li—Bu ~ BuH
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2. Sintesi degli eterocicli aromatici

In questo paragrafo rivisiteremo i sistemi eterociclici che abbiamo appena incontrato e sco-
priremo come sintetizzarli. Tratteremo anche alcuni sistemi eterociclici nuovi, ma non allar-
martevi: creare eterocicli e facile, e proprio per questo che ce ne sono cosi tanti in natura!
Esistono 2 strategie per sintetizzare un determinato composto eterociclico:

1. Costruzione dell’anello mediante reazioni ionica
2. Costruzione dell’anello mediante cicloaddizione

Per ulteriori approfondimenti si rimanda al testo “J. Clayden, Organic Chemistry 2°E"”

1) Sintesi di pirrolo 1,4 disostituito

1 4 RNH
e L
R! R2
OO0 l}l
R
2) Sintesi del furano 1,4 disostituito

®
R1 o R2

(ol )

3) Sintesi del tiofene 1,4 disostituito

1 4 P2Ss5
e TR
00

S

4) Sintesi della piridina 1,5 disostituita
2
@ - m a J\/l
—— —_— N
R'1 5~R? R! N R? R! N R?
oo N

5) Sintesi della piridazina 1,4 disostituita

R1 R1 R1
1
o NH: SN [O] SN
(0] NH2 ~ N — N
4
R? R2 R2
6) Sintesi della pirimidina 1,3 disostituita
R3 R3
3
A S G
RZ°170 H,N~ "R RZ” "N” "R

7) Sintesi dell’indolo di Fischer

Qe -8 =

=
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3. Reazioni degli eterocicli saturi

Gli anelli fanno la differenza nel modo in cui le molecole reagiscono: in questo paragrafo e
in quello che segue continueremo a studiare i composti ciclici, ma non quelli aromatici.

Una volta inseriti gli atomi saturi negli anelli, gli anelli diventano flessibili e mostrano ca-
ratteristiche chimiche interessanti. Abbiamo gia introdotto qualcosa sulle conformazioni de-
gli anelli nel capitolo 30 e in questo paragrafo rivisiteremo le idee di quel capitolo, in parti-
colare ci baseremo sull'idea che gli anelli rendono piu facile lo studio della stereochimica
perché limitano il numero di conformazioni che una molecola puo adottare.

a) Eterocicli saturi dell’azoto

In quasi tutte le reazioni i semplici eterocicli saturi dell'azoto - piperidina, pirrolidina, pipe-
razina- si comportano semplicemente come ammine secondarie, agendo quindi come nu-
cleofili in reazioni di addizione e di sostituzione.

? QG

pyrrolidine piperidine piperazine

Le ammine cicliche tuttavia sono molto piu nucleofile di quelle aciliche, ad esempio come
la dietilammina. Questa e una caratteristica generale delle ammine cicliche (e anche degli
eteri ciclici, come vedrai tra breve) ed e un effetto sterico. I sostituenti alchilici, essendo legati
in un anello, sono tenuti lontani dalla coppia solitaria nucleofila, permettendogli di avvici-
narsi a un elettrofilo senza ostacoli. Questo effetto € ben illustrato confrontando le velocita
di reazione dello ioduro di metile con tre ammine, questa volta terziarie. I due composti
ciclici sono a ponte: la tabella seguente mostra le velocita relative, insieme ai valori di pKa,
per trietilammina, chinoclidina e DABCO (1,4-diazabiciclo[2,2,2]ottano)

S ® o
RsN Hch — > RyN—CH; + |

Rates of reaction of amines with methyl iodide

_\N—/ -N
-V,

triethylamine quinuclidine DABCO

relative rate of reaction? 1 63 40

3Relative rate of reaction with Mel in MeCN at 20°C.

Lo stesso effetto dovrebbe incidere anche sulla basicita delle ammine: assolutamente no!
La trietilammina e la chinuclidina sono ugualmente basiche, cosi come lo sono anche la die-
tilammina, la dibutilammina e la piperidina. Un protone € cosi piccolo che non viene ostaco-
lato dalla presenza dei gruppi alchilici attaccati all’atomo di azoto.
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Passiamo ora allo studio della chimica relativa all'aziridina, ovvero 'eterociclo dell’azoto a
3 termini. L'aziridina puo essere acilata mediante trattamento con un cloruro acilico, ma il
prodotto non e stabile. L'anello si apre con l'attacco di cloruro, un nucleofilo relativamente
povero, e risulta un'ammide secondaria a catena aperta.

Ya s i
S /U\
C d _— )]\ #‘?] cl ——— N /\/Cl
H 7’
N H H
AN
L'aziridina presenta caratteristiche differenti dagli altri eterocicli aromatici: questa, per esem-

pio, € molto meno basica della pirrolidina e della piperidina. Questo perché, a causa dell'a-
nello a tre termini, la coppia solitaria di N si trova in un orbitale con un elevato carattere s.

pKj; for protonation

’ NH

N )]\
/N pn” pn
8.0 7.2

Il carattere della coppia solitaria dell'aziridina azoto ha anche altri effetti. La coppia solitaria
interagisce molto male con un gruppo carbonile adiacente, quindi le aziridine N-aciliche non
si comportano affatto come le ammidi. Di seguito viene riportata la conformazione:

i \
i, 2y

Di solito non e possibile che 1'azoto sia un centro stereogenico perché la reazione di inver-
sione di stereochimica e troppo rapida: lo stato di transizione ¢ infatti a bassa energia. Tutta-
via con l'aziridina, portare la coppia solitaria in un orbitale p richiede molta energia, quindi
N puo essere stereogenico. I due stereoisomeri dell'aziridina possono essere separati e isolati.

Me Me

a) Eterocicli saturi dell’ossigeno

A differenza degli eterocicli dell’azoto, le reazioni di apertura dell'anello non sono cosi co-
muni per gli eterocicli dell'ossigeno. Ad eccezione dell’epossido, che reagisce solo tramite
reazioni di apertura dell’anello a causa dell’elevata tensione angolare, gli eterocicli dell'ossi-
geno, cosi come gli eteri, sono poco reattivi. Questo € uno dei motivi principali per cui questi
sono solventi molto importanti. Una seconda ragione e che solvatano i composti organome-
tallici donando una coppia solitaria per stabilizzare un catione metallico carente di elettroni
- il litio, per esempio. Gli eteri ciclici sono donatori migliori (pitt nucleofili) di quelli aciclici
per lo stesso motivo per cui le ammine cicliche sono pit1 nucleofile di quelle acicliche.

Q
A

(ethylene (THF) (THP)
oxide)
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Una reazione comune - anche se spesso indesiderata - tra il BuLi e THF ¢ la deprotonazione.
Probabilmente avrai notato che le reazioni che coinvolgono BuLi in THF sono necessaria-
mente eseguite a temperature di 0 °C o comunque molto inferiori. Questo perché, a tempe-
rature superiori a 0 °C, inizia a verificarsi la deprotonazione del THF.

I1 THF deprotonato e instabile e subisce una reazione che chiamiamo cicloaddizione [2 + 3]
inversa (Capitolo 37 Reazioni Pericicliche). I prodotti sono 1'enolato (molto meno basico) dell'a-
cetaldeide e (2) I'etilene. Il primo tende a polimerizzare e il secondo di solito evapora dalla
miscela di reazione.

Liléf
: Li reverse[2+3] o
/ (o cycloaddition o ethylene

; H
(o] H - @ - K enolate of + //
@ H acetaldehyde

a) Eterocicli saturi dello zolfo

Come vedrete nel successivo capitolo (P, S e Si in chimica organica) lo zolfo e capace di stabi-
lizzare un anione adiacente, il che significa che gli eterocicli dello zolfo sono molto piu facili
da deprotonare rispetto al THF, e quando il ciclo contiene due atomi di zolfo la deprotona-
zione € ancora piu favorita. Un esempio viene riportato qui sotto:

—_—
S\/S SYS
dithiane

Li
Ulteriori approfondimenti verranno trattati nel prossimo capitolo.
4, Sintesi degli eterocicli saturi

Abbiamo parlato della struttura degli eterocicli saturati, in particolare esaminando alcune
delle loro reazioni: vedremo ora come sintetizzarli.

Sicuramente la strategia piti importante per la loro sintesi si basa sulle reazioni di chiusura
dell'anello perché di solito possiamo usare 1'eteroatomo come nucleofilo in una reazione di
sostituzione o addizione intramolecolare. Le reazioni di chiusura dell'anello sono, ovvia-
mente, esattamente 'opposto delle reazioni di apertura dell'anello di cui abbiamo parlato in
precedenza nel capitolo.

%EMC' e ey 4

OH

Tuttavia far avvenire una reazione di chiusura dell’anello non e cosi facile come puo sem-
brare: e bene ricordare che queste reazioni vedono la partecipazione di reattivi che conten-
gono sia un sito nucleofilo sia un sito elettrofilo. Questo implica la possibilita di 2 percorsi di
reazione differenti:

1. Reazione intermolecolare: il sito nucleofilo attacca il sito elettrofilo di un'altra molecola
2. Reazione intramolecolare: il sito nucleofilo attacca il sito elettrofilo della stessa molecola

Per ovviare a questo primo problema e condurre la reazione verso la ciclizzazione (percorso
intramolecolare) bisogna agire sulla concentrazione del reagente:

Secondo il principio di massima diluizione, a elevate concentrazioni di reagente la reazione
seguira il percorso intermolecolare, viceversa per basse concentrazioni di reagente.
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Ora che abbiamo capito come possiamo spostare la nostra attenzione sui due fattori princi-
pali che governano una qualsiasi reazione chimica:

Cinetica: quali ciclizzazioni sono pit veloci?
Termodinamica: quali ciclizzazioni sono possibili?

Cominciamo analizzando la cinetica di ciclizzazione. Come abbiamo gia visto, la velocita di
reazione dipende dall’energia di attivazione, o dall’energia libera di attivazione:
AGH= AHt - TASt
- Il AH*ci da informazioni sull’energia dello stato di transizione: anelli che presentano ele-
vate tensioni angolari presenteranno un elevato AH*. Avremo quindi che:
AH# ) > AH* @) > AH?* 5y~ AH# ) < AHt ¢7)

- I ASt*ci da informazioni su quante possibili conformazioni puo adottare la molecola: dato
che la conformazione richiesta per ciclizzare e una sola, il AStsara sempre negativo, ma per
cicli di piccole dimensioni le conformazioni possibili saranno poche, mentre per quelli di
grandi dimensioni le conformazioni assunte dalla molecola sono numerose. Avremo quindi:

ASt ) < ASt@) <ASt5<ASte) <AStr  (in modulo)

ring size 5-7 many possible conformations

Br large AS* as only one can react

H2N
NHZ NH
s e
Hﬁlv/j>
no ring strain: small AH*

ring size 3 or 4 few possible conformations ring strain means large AH*

HZN/\ HZN/\/Br } H,N: \} \3 [L>

Br small AS* as reactive
conformation is one of only a few

La cinetica sara quindi una media di questi 2 effetti. Di conseguenza a cio avremo che:

La velocita di ciclizzazione dipende dall’anello formato seguendo il seguente andamento:

Piu veloce 5>6>3>7>4>8 Piu lenta

Questo non significa pero che si possano formare solo cicli a 5 e 6: ci sono molte ciclizzazioni
che sono reversibili, e quindi sono sotto il controllo termodinamico. Questo significa che,
quando sono possibili pit ciclizzazioni, il prodotto che si forma e il prodotto piu termodina-
micamente stabile, e non quello che si forma prima. Di seguito ne viene riportato un esempio:

HO™/ oH HO"/ oH HO
HO —=0 HO

OH H neither of tf
: OH

HO HO OH
HO OH
open-chain form of glucose six-membered ring cyclization of orange hydroxyl gives
form of glucose five-membered ring

Oltre alla grandezza dell’anello, c’é anche un altro fattore da tenere conto per la velocita di
ciclizzazione: la presenza o meno di sostituenti nella catena carboniosa.
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L'aggiunta di sostituenti alla catena che prende parte alla ciclizzazione fa si che la velocita
aumenti: di seguito riportiamo alcuni esempi.

ke =1 kre1 = 400
o M1 5 =50

A N (o)
Questo effetto prende il nome dai 2 chimici che lo scoprirono: I’effetto Thorpe-Ingold.

L’effetto Thorpe-Ingold e I'effetto che spiega I'andamento delle velocita di ciclizzazione in
base alla presenza di sostituenti lungo la catena impegnata nella ciclizzazione.

Anche se finora abbiamo detto cosi, non e solo la velocita che viene influenzata dall’aggiunta
di sostituenti, ma anche le costanti di equilibrio relative alle medesime reazioni possono va-
riare. Piu sostituenti significano piut prodotto ciclizzato all'equilibrio, quindi maggiori Keq.

L’effetto Thorpe-Ingold & un fenomeno sia cinetico sia termodinamico.

La prima ragione risiede nell’angolo di legame: la presenza di sostituenti diminuisce 1’an-
golo di legame, rendendo piu facile la ciclizzazione della molecola.

X

PO
~ HO,C ~— CO,H
H02C 110°C02H 2 106.2° 2

La seconda ragione invece riguarda l'entropia di attivazione: la presenza di sostituenti dimi-
nuisce il numero di conformazioni che puo assumere la molecola, e quindi diminuisce | ASH|.

lots of free rotation ( S ) . ( §)
/ v substituents repel
Br ' / groups and
HzN/m/ :NH, A “imit flexibility

\_/ Br NH2 ‘NH2
_ Br N— "Br
lowest energy conformation— very negative AS* to few conformations
many others possible: high entropy  get to transition state possible: lower entropy ASF less negative

Passiamo ora allo studio termodinamico delle ciclizzazioni: come possiamo prevedere se una
data reazione di chiusura d’anello & possibile o meno?
A classificare le ciclizzazioni possibili da quelle impedite ci pensano le regole di Baldwin:

Le regole di Baldwin sono una serie di regole che permettono di capire se una ciclizzazione.
€ permessa 0 meno, e sono frutto delle geometrie degli OM che prendono parte alla chiusura.

Queste regole vanno tuttavia oltre lo scopo di questo libro, di conseguenza non verranno
trattate. Di seguito viene riportata una tabella riassuntiva delle regole di Baldwin:

endo exo

w| 3 4 5 6 7

disfavoured

trig

favoured

dig

disfavoured
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I chimici organici fanno uso della maggior parte degli elementi nella tavola periodica: negli
scorsi capitoli abbiamo gia incontrato diversi elementi, come litio, boro, fosforo, cloro, silicio,
rame, zolfo e molti altri ancora. Senza ombra di dubbio pero, tre dei pit1t importanti di questi
sono lo zolfo, il fosforo e il silicio. Tutti questi elementi formano composti organici stabili e
ricoprono ruoli fondamentali nello studio della chimica organica quasi quanto l'ossigeno e
I'azoto. Sono tutti elementi del secondo periodo, e si trovano esattamente sotto il carbonio,
l'azoto e l'ossigeno, con i quali hanno una certa somiglianza. La principale differenza con
questi 3 elementi e che il silicio, il fosforo e lo zolfo possono formare piu legami rispetto agli
elementi del primo periodo, questo perché hanno pit orbitali.

Il silicio forma silani tetraedrici, un po 'come gli alcani, ma anche anioni stabili pentavalenti.

R R® F
si F—si%
i o7 YF
17 “p2 |
R R F
a silane a five-valent
Si anion

Il fosforo forma fosfine, un po 'come le ammine, ma anche ossidi di fosfina tetraedrici.

R3 (o) R3
| \W;
R1/P\R2 R1/P\R2

a phosphine a phosphine
oxide

Lo zolfo puo avere qualsiasi numero di coordinazione da zero a sette, formando solfuri,
come gli eteri, e solfoni tetraedrici con sei legami con lo zolfo, ed e con lo zolfo che iniziamo.

\W/4
R1/S\R2 R1/S\R2
a sulfide a sulfone

Lo zolfo in chimica organica

Il primo eteroatomo che andiamo a trattare e lo zolfo: questo elemento € molto versatile in
chimica organica dato che puo formare una grande varieta di composti:

Oxidation state S(in S(Iv) S(VI)

coordination number 0 1 2 3 4 4 6 7
example - RS RS RS=0  SF, RSO,  SFs  SFS
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Lo zolfo e molto meno elettronegativo dell'ossigeno; infatti presenta la stessa elettronegati-
vita del carbonio, formando legami C-S non polarizzati, che sono abbastanza forti perché i
composti siano stabili ma abbastanza deboli per la scissione per formare legami C-O molto
piu forti. A differenza dell’ossigeno infine, lo zolfo forma anche legami abbastanza forti con
se stesso (come i ponti disolfuro, S-S).

Dato che lo zolfo si puo trovare sottoforma di diversi stati di ossidazione, puo essere sia un
elettrofilo sia un nucleofilo. Vediamo quindi alcuni esempi:

- Lo zolfo sottoforma di tiolo (o tiolato) € un ottimo nucleofilo soft e va incontro prevalen-
temente a reazioni di sostituzione nucleofila bimolecolare.

(o)

(o}
SH o
NaOH 1) s\)J\
+ Br —> PhS OMe — OMe
OMe Br)

Notate come lo zolfo preferisca attaccare il carbonio sp®piuttosto che il carbonio sp?, andando
a confermare le sue caratteristiche di nucleofilo soft.

- Lo zolfo sottoforma di solfenil cloruro ¢ invece un ottimo elettrofilo e va incontro sola-
mente a reazioni di sostituzione nucleofila bimolecolare, con perdita del cloruro:

(& el
O™ — (Byn— <>?n —

cyclic sulfonium salt

Pit aumenta lo stato di ossidazione dello zolfo e pil1 questo diventa elettrofilo:

Ifi Ifoxi
sulfide 1 equivalent H,0,, AcOH sulfoxide scl;lfonoe
S or 1 equivalent m-CPBA I further H,05, AcOH \ //
YN > P > PN
Ph™ Me or NalO, Ph™ "Me  ormCPBA heat Ph” "Me
| KMnOy4, H20, acetone, or excess m-CPBA T

Un'altra proprieta fondamentale dello zolfo e la sua capacita di stabilizzare i carbanioni:

3d 2p
Qe X [ base III]
© “ —_—
Ph/ \CH3 Ph/ \CH
HS— CH2<—> HS CH, (n=0,1,2)

Questa caratteristica e fondamentale, perché permette di addizionare un elettrofilo al carbo-
nio adiacente all’atomo di zolfo (I’elettrofilo puo essere anche un alogenuro alchilico, con
conseguente allungamento della catena carboniosa).

Nel caso di tioeteri, pero, I’anione non viene stabilizzando a dovere e la deprotonazione ri-
chiederebbe basi troppo forti, come lo ione metiluro. Per ovviare a questo problema si puo:

- Ossidare il tioetere a solfossido, fare la sostituzione nucleofila e infine ridurlo a tioetere.
- Utilizzare un tipo di composto molto simile, ovvero il tioacetale
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I tioacetali sono molecole che contengono due atomi di zolfo legati allo stesso atomo di car-
bonio. La presenza di questi 2 atomi di zolfo aumenta di molto I’acidita del composto:

phs_ _sph DU [Phs SPh] El  PhS___SPh

X —_— N - > \[
PRa=31 /4 o

]

I tioacetali ricoprono un ruolo fondamentale nella chimica dei carbonili: questi infatti sono
in grado di trasformare un carbonio elettrofilo in uno nucleofilo.

0 1.HS” " SH BF,

electrophilic /u\ > S S
otroph ~
carbon atom R H 2. BulLi S

A partire dal tioacetale ciclico si possono fare diverse cose:
1. Si puo ridurre utilizzando H2/Ni Raney, ottenendo un alcano a partire da un carbonile

R(U\ 2 . R{R,

R) 1R, RaneyNi

2. Si puo alchilare il carbonio tioacetalico in presenza di un elettrofilo e di una base forte:

/j BulLi S FPHl Me
84%

a dithiane yield

I1 prodotto ottenuto risulta molto piu stabile di un acetale ciclico, di conseguenza un acido
forte non sara sufficiente per idrolizzarlo. Per riottenere il carbonile si puo trattare il tioace-
tale ciclico con Hg?" (per questo vengono chiamati mercaptani, catturati dal mercurio), oppure
lo si puo trattare con un ossidante forte in ambiente acido:

Rj\/sj NaI04or /j i H:ﬁg/sj - /j 8 mewo

L’ultima categoria dei composti organici solforati che tratteremo saranno le ilidi dello zolfo,
(ilide = sale organico con separazione di carica tra atomi vicinali) e vengono preparate cosi:

e} CH3 CHz
| /
H3C@5 —MNaH H2C—S. «—> HyC=S5
| DMSO \CH
1® CHz CH3 3

Le ilidi dello zolfo possono essere utilizzate per preparare epossidi a partire da carbonili:

o@’\ o)
-

Nei carbonili «,-insaturi le ilidi stabilizzate possono formare ciclopropani in posizione 4:

EtO,C conjugate addition thermodynamic
slower product
@ Me _ COZEt
but irreversible CO,Et
M32
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II silicio in chimica organica

II silicio nella tavola periodica si trova immediatamente sotto al carbonio e il punto comune
tra questi due elementi e che entrambi legano 4 sostituenti formando composti tetraedrici.

Nonostante questo il C e il Si presentano differenze sostanziali. Il silicio, infatti, € molto meno
importante del carbonio: basti pensare che molti libri sono dedicati esclusivamente alla chi-
mica del carbonio, e pochissimi sono dedicati alla chimica del silicio.

In pit possiamo dire che il carbonio forma molti composti insaturi contenenti legami 7, men-
tre il silicio ne forma pochissimi.

La differenza pit importante ¢ la relativa debolezza del legame silicio-silicio (230 kJ/mol)
rispetto a quella carbonio-carbonio (356 kJ/mol). Questo spiega 1’assenza di composti conte-
nenti grandi catene di atomi di silicio, a differenza invece del carbonio.

Average bond energies, kJ mol-!

X H—X X 0—X F—X X Br—X X Si—X
C 416 356 336 485 327 285 213 290
Si 323 290 368 582 391 310 234 230
ratio 1.29 1.23 0.91 0.83 0.84 0.92 0.91 1.26

Cominciamo ad analizzare la prima grande differenza nella chimica di questi due elementi:
la reattivita nei confronti delle sostituzioni SN2. In primo luogo, gli alogenuri alchilici sono
elettrofili soft mentre gli alogenuri sililici sono elettrofili hard: di conseguenza i migliori
nucleofili per il carbonio saturo sono neutri e basati sull’atomo di S o di Se, mentre i migliori
nucleofili per il silicio sono carichi e basati su atomi altamente elettronegativi (principal-
mente F, Cl e O).

MesSi T
&SN ){lSiMes o° 0> Q 0

Q= Fte Ly

In secondo luogo bisogna analizzare la lunghezza dei legami: il legame Si-C e molto piu
lungo di quello C-C, e di conseguenza le reazioni bimolecolari possono prendere parte senza
problemi anche con atomi di silicio terziari.

Me Me Mi/\ Me Me
SN2 /‘X‘ \ SN1 ® | X@ N/

C~_ Cc
unfavourable X® CFI Me” ~ Me Me/ ~ X
stable t-butyl cation
Me Me 'S\2' X\'YIe Me\ /Me
®S| + ﬁ/_\s CI E— /Si\
very C( X Me
does not occur favourable mtermedlate anion

Analizziamo ora le reazioni dei composti pitt comuni del silicio:

Me Me

HO SiMe3
)</SiMe3 ——SiMe3 ©/ SiMe; Me” \A\(

Sililalcoli Sililalchini Sililfenili Sililvinili Sililallili
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a) Sililalcoli

Ci sono molte reazioni nella chimica organica in cui un gruppo MesSi agisce come un pro-
tone: il silicio infatti viene facilmente rimosso dai nucleofili hard, come F- 0o RO~. Questo puo
favorire una reazione di eliminazione E:2 conosciuta come eliminazione di Peterson:

®,
HO H,O PN
SiMe3 HF SiM93 eF

84% yield

Una valida alternativa e 'utilizzo di una base forte, che deprotona l'idrossido e permette una
reazione di eliminazione intramolecolare:

this diastereoisomer via this mechanism o eliminates to give this alkene
. Me;St MesSi _ syn-periplanar
?'M% KH ;’\@ § & elimination /\/:\/\
* R — p 0 — g T —
R/\( redraw
R R

OH R = n-Pr; 98:2 ZE

Quasi tutta la chimica dei composti organosilicati & basata sulla loro grande capacita di sta-
bilizzare un carbocatione vicinale: questa stabilizzazione deriva dall’elettropositivita del
silicio rispetto al carbonio e richiede la sovrapposizione dell’orbitale p vuoto con I'orbitale o
del legame C-Si. Questo requisito conformazionale ¢ di fondamentale importanza perché
permette di ottenere prodotti con una stereochimica e una regiochimica definite.

Senza dimenticare che la stabilizzazione causa anche I'indebolimento del legame C-Si, faci-
litando ulteriormente la sua eliminazione da parte di un nucleofilo hard.

Di conseguenza le reazioni di tutti i composti che seguiranno (sililalchini, sililfenili, sililvinili
e sililallili) si baseranno su questa peculiarita del silicio.

b) Sililalchini

La formazione dei sililalchini puo essere mediata dalla deprotonazione dell’idrogeno sp:

BuLi or
EtMgBr or Me;SiCl .
&H —  » &M —_— &SIM&;
R LDA or R R
terminal alkyne NaNH, organometallic protected alkyne

Come vedremo nel capitolo 41, la formazione di sililalchini puo essere utilizzata come pro-
tezione dell’idrogeno alchinico. Tuttavia questi composti possono essere anche utilizzati per
reazioni di sostituzione elettrofila, data la capacita di stabilizzazione del catione formatosi:

S}
Nu
® /-
. E SiMe3

R p— SIMe3 E—— — > R—————E

R_

E@ ®

E

Questa reazione ¢ altamente regioselettiva, dato che 1'unico modo di ottenere un carboca-
tione stabilizzato e quello di attaccare il carbonio legato all’atomo di silicio. Infatti si ha che:

filled C-Si
. R B a SiMe; o orbital
R7éér8|Me3 > __SiMe; Of R—: < iMe;
® ® ® ® R—=
E E E

no stabilization stabilized by B-silicon ® E
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¢) Sililfenili

Anche i sililfenili, come i sililalchini, ricoprono un ruolo chiave nelle reazioni di sostituzione
elettrofila. Di seguito viene mostrato il meccanismo e gli orbitali dello stato di transizione:

©Nu iMe3
E SiMe3 |Me3 E filled C-Si
o orbital
B — E— @) -
®
stabilized by B-silicon orbitals perfectly aligned

Anche questa reazione e altamente regioselettiva per le ipso-sostituzioni, dato che I'unico
modo di ottenere un carbocatione stabilizzato ¢ quello di attaccare il carbonio legato
all’atomo di silicio. Nelle addizioni orto, meta e para il legame C-Si giace sul piano:

. . C-Si bond is orthogonal
SiMe3 SiMe; to empty p orbital

<P ges

d) Sililvinili

Anche i sililvinili — stranamente — vanno incontro a reazioni di sostituzione elettrofila:

H O H SiMe; E© E
Ph Ph Ph Ph
\%\SiMe;, — E \%\H _— \%\H
H H H H

E isomer E isomer Zisomer Zisomer

Queste reazioni sono molto versatili a causa della loro stereospecificita, dato che in entrambe
si ha la ritenzione di stereochimica. Per spiegare la stereochimica dei prodotti basta analiz-
zare la conformazione che assume l'intermedio prima di dare I’eliminazione Ez:

E-vinyl silane s'/\@
H 4, rotation Cl H
E® Ph /IAS|Me3> continues R
Ph% T P ﬂ* —=en N
EG§|Me3 E
addition from underneath stablhzed by B-silicon
Z-vinyl silane /\ °
SiMe; ® Me3Sl %, rotation SiMe; E
E” Ph \J* H continues  AwE
Ph e — > Ph ﬂ\ — Ph\)\
H E H H
® ®
addition from underneath stabilized by B-silicon

e) Sililallili

Concludiamo la trattazione con le sostituzioni elettrofile nei sililallili: in questi composti non
solo si ha la sostituzione elettrofila ma anche un isomerizzazione del doppio legame:

. A=Y
SiMe; E SiMe; I E
E® /@\
_— _—

E [-silyl cation
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Anche questa reazione e regioselettiva per le sostituzioni in [, dato che per ottenere un
carbocatione stabilizzato I'E* deve per forza attaccare il carbonio pit1 lontano rispetto al Si.

filled é filled |

o orbital () o orbital

iMe3 filled iMe3
o orbital @ filled
X R > ?\ R > ocorbital @
. T
‘ vacant orbital

Il fosforo in chimica organica

I1 fosforo e l'ultimo dei 3 elementi che andremo ad analizzare in questo capitolo: questo ele-
mento nella tavola periodica si trova sotto all’azoto, tuttavia non presenta particolari carat-
teristiche comuni con questo, se non la nucleoficlita della coppia elettronica di non-legame.

iMe3

101.7 °
.7 pm
/ N

o7 \1.42A o
K H\“‘ 107.8° H
H 935° H

H

La prima grande differenza e che il fosforo puo espandere 1’ottetto e formare composti pen-
tacoordinati: questi solitamente presentano doppi legami tra il fosforo e un altro elemento.

La seconda grande differenza tra i 2 elementi e I'elevata forza di le- (ﬁ
game presente tra il fosforo e I’ossigeno: il legame azoto-ossigeno non o /R?QO;‘
e particolarmente forte (come abbiamo visto nelle ossime), ma il le- [ |

game fosforo-ossigeno e uno dei legami piu forti della tavola peridioca. 6§P\|‘O/P§O

A lato viene riportato un esempio di uno dei tanti composti contenenti O//7 o
solo fosforo e ossigeno, P«O1, come prova della loro forza di legame. (0]

La reazione piu famosa del fosforo in chimica organica ¢ le reazione di Wittig, che e una
reazione stereospecifica che permette di ottenere un alchene a partire da un carbonile.

0 PPh,

® 0O
Ph3P—CHz CH» + PhaPO
[ — —_— 3

(o)

86% yield

Il reagente utilizzato, oltre al carbonile, e un ilide del fosforo: questa viene preparata a par-
tire dalla trifenilfosfina e un alogenuro alchilico in ambiente basico:

acidic ylid or ylide phosphorane
basee/\ H proton
BuLi

®
r ©_PPh;g PPh;
—_— ® E— B S
X_:PPh PPh; Bf G/ Cf
phosphonium salt (alternative but equivalent representations)
Il meccanismo di reazione e semplice e passa per un intermedio ciclico a 4 termini:
strong P=0 bond

®
PPh3 PhsP 70 !
O/ — “ — PP+ pngpl
H Ph

oxaphosphetane ) phosphine oxide
Ph in’t)ermgdiate alkene 65% yield by-product
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Come abbiamo detto all'inizio, la reazione di Wittig e stereoselettivita, ovvero che la stereo-
chimica del prodotto dipende dalle condizioni di reazione. Nella fattispecie, nella reazione
di Wittig la stereochimica dipende dalla natura del sostituente sull'atomo di carbonio della
ilide. Possiamo dividere le ilidi in due grandi categorie:

Le ilidi stabilizzate sono quelle ilidi che contengono un gruppo in grado di stabilizzare la
carica negativa del carbonio. Solitamente questo e un gruppo -COR, come ad esempio un
carbossile o un derivato di un acido carbossilico.

Le ilidi destabilizzate sono quelle ilidi che non contengono gruppi in grado di stabilizzare
la carica negativa del carbonio: solitamente questo tipo di ilidi presenta una catena alchilica
legata al carbanione.

stabilized ylids unstabilized ylids

©
(o)
(o) ® )\/@ ®
Tt o N .o Son
R ©

R =H, OR, alkyl R = alkyl

Ora che abbiamo classificato le ilidi possiamo definire a quale stereochimica portano:

Nel caso delle ilidi destabilizzate, ’alchene formato avra stereochimica cis.

® RCHO PhPp O stereospecific decomposition
1 of oxaphosphetane
R__PPh; - fg, xaphosp - N\,
) stereoselective formation 1&‘ % R R
of syn oxaphosphetane R R

with unstabilized ylids

Nel caso delle ilidi stabilizzate, I’alchene formato avra stereochimica trans.

lo) - .
stereospecific decomposition
J\/gpha RCHO PhsP 7 0 of oxaphosphetane *
1 5 >
R O stereoselective formation Q ”'/Rz R1 Jv\ﬁz
of anti oxaphosphetane
with stabilized ylids R!

Perché si osserva questo tipo di stereoselettivita? La risposta, ancora una volta, risiede nello
conformazione assunta dallo stato di transizione all’atto della formazione dell’anello a 4.

Nel caso delle ilidi destabilizzate, il sostituente -R tende a stare lontano da quello del CO:

PhsP
? H PhsP—0
JJ\ 0:< —_—  —
R H Ph R Ph
ylid and carbonyl approach as the ring becomes planar,
perpendicular to one another large substituents keep apart the substituents end up syn

Nel caso delle ilidi stabilizzate, il sostituente -COR tende a stare lontano dall’ossigeno:

. large substituents keep apart

H'
PhsP H ! PhsP
0=< B — " B —
Ph 2,
H CO,R Ph RO,C Ph
ylid and carbonyl approach o as the ring becomes planar,

perpendicular to one another the substituents end up anti
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In questo capitolo riprendiamo lo studio delle reazioni dei composti carbonilici (e carbossi-
lici). Nel capitolo 32 abbiamo affrontato le reazioni chimiche in cui il gruppo carbonilico si
comportava da elettrofilo, in particolare ne abbiamo esaminate 2 classi:

Le reazioni di addizione nucleofila dei composti carbonilici:

H®

©
Jo]\ P A OH
nu©. RTAR? > R1/i\R2 > RK{\RZ
u Nu Nu

Le reazioni di sostituzione nucleofila acilica dei composti carbossilici:

loss of (o)

©
(o) (o)
D addition Q:i\ /? leaving group JJ\
o RV — = R'[™xY — R "Nu
Nu Nu

In questo capitolo verra esplorato un altro carattere dei composti carbonilici: questi, oltre a
essere elettrofili possono anche essere nucleofili. Ora pero sorge una questione: in che modo
una stessa classe di composti puo essere soggetta ad attacchi sia nucleofili che elettrofili?

La risoluzione di questo apparente paradosso € I'argomento che verra trattato nel presente
capitolo, dove vedremo che i composti carbonilici possono esistere in due forme:

Il composto carbonilico stesso, che é la forma elettrofila

R R R
S
Nu
/\/g/g - /k\oe - /FOH
Nu Nu

L’enolato, la forma nucleofila

R
enolate E

R
E®

Questo capitolo verra suddiviso come segue: Formazione legame C-X

7

Reazioni \ Alchilazioni in

Chimica degli enoli Formazione legame C-C

Struttura e stabilita Condensazione
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Struttura e stabilita degli enoli

Cominciamo il capitolo con 'analisi strutturale degli enoli: il termine enolo ¢ la fusione di 2
parole, en- (da alchene) e -olo (da alcolo), infatti la struttura dell’enolo e formata da un alcol
legato direttamente ad un gruppo alchenico.

La forma enolica ¢ in equilibrio con la forma carbonilica mediante tautomeria cheto-enolica:

H™ H H H

o OH o o
and back again
—_—

keto form enol form keto form

proton transfers
from CtoO

Dato che il legame C=O e molto piu forte del legame C=C, la reazione e prevalentemente
spostata verso la forma carbonilica: come facciamo quindi a essere sicuri dell’esistenza di
questa tautomeria? Evidenze sperimentali ottenute utilizzando composti marcati con deute-
rio ci han permesso di confermare il meccanismo di tautomeria per '’equilibrio tra le 2 forme:

®
D
(o] (o) o]
Ph enolization Ph D@ return to keto form Ph
H H H

H
keto form

1-phenyl-
1-propanone

keto form enol form

La reazione tuttavia non e sfavorita solo a livello termodinamico, ma anche a livello cinetico,
dato che € molto lenta, tuttavia puo essere catalizzata utilizzando un acido o una base:

Meccanismo di catalisi acida

®
H3;0
H20 H ﬂ H H
NAD ~
protonation o loss of proton o
'keto’ form on oxygen from carbonh enol form
of aldehyde H H = H™ XY ofaldehyde
HA
OH,
Meccanismo di catalisi basica
©)
OH
o loss of proton protonation
'keto' form from carbon on oxygen enol form
of aldehyde H H % H Y of aldehyde

OH

La catalisi basica e generalmente quella pit1 utilizzata, dato che porta alla formazione dell’in-
termedio che di interessa, lo ione enolato:

formation of the delocalization in the enolate anion
(o] enolate ion o
of acetaldehyde o
H N
H DEE— H = H
H H H ©
OH H
oxyanion carbanion

Sara proprio lo ione enolato che andremo a studiare in questo capitolo, studiando tutte le
reazioni a cui questo va incontro.
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Per studiare la sua reattivita faremo come abbiamo sempre fatto, ovvero partiremo dallo
studio del suo diagramma degli orbitali molecolari:

populated 7 orbitals of populated & orbitals of
the allyl anion the enolate anion

reactive
HOMO H i Va
reactive
HOMO %8\80 % Vo

g%%o o

Dal diagramma MO possiamo trarre diverse conclusioni importanti:

1. L’ossigeno, essendo piu elettronegativo del carbonio, contribuira maggiormente all’orbi-
tale a piu1 bassa energia, viceversa per 1’atomo di carbonio.

2. L'HOMO presenta un coefficiente orbitalico maggiore per I’atomo di carbonio.
3. I LUMO non viene riportato dato che I’enolato non si comporta mai da elettrofilo

4. Dato che l'ossigeno e piu elettronegativo, la densita elettronica sara maggiormente con-
centrata su questo

Dalle considerazioni 2 e 4 possiamo giungere a due importanti conclusioni:

Gli elettrofili hard sono attaccati dall’ossigeno, preferendo 'interazione elettrostatica.
Gli elettrofili soft sono attaccati dal carbonio, preferendo 'interazione orbitalica.

Di seguito vengono riportati 2 esempi in cui si utilizzano un elettrofilo hard e uno soft:
Elettrofilo hard: cloruro acilico Elettrofilo soft: etilbromuro
o (o)
AP S j
(o)
Ci 0 /&\1 - )J\/\
A P 3
7 Br pentan-2-one

La reazione che vede 'attacco dell’atomo di ossigeno porta alla formazione di un enol-etere;
questo composto viene facilmente idrolizzato in ambiente acido per riformare il carbonile:
I'idrolisi avviene in due step, di cui il primo comprende la formazione dello ione ossonio:

H@

. ®
(s 3
R/%ﬁ/ ~Me , R/Y ~Me
H H

Lo ione ossonio formato verra quindi attaccato da una molecola d’acqua e formera poi il CO:

oxonium ion 'il

® OMe ® Me -H® H
R/\L(/;o\ Me —— R :—H> R/?Fg S R/\n/
:OH

®,
:OH, OH, o
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Dato che gli enoleteri non forniscono molte reazioni interessanti, in questo capitolo si trattera
esclusivamente la reattivita degli enolati relativa agli attacchi da parte del carbonio. Non
pensate che questo sia limitativo, dato che, per quanto riguarda gli enolati, lo studio della
reattivita del carbonio € molto pil1 vasto e utile rispetto a quello dell’ossigeno.

a) I tipi di enolati
Fino ad ora abbiamo trattato solo gli enolati relativi ai carbonili, tuttavia non sono gli unici

composti in grado di enolizzare:

Tutti i composti che presentano un -CH adiacente ad un gruppo elettronattrattore sono in
gradi di formare composti equivalenti agli enolati.

Tra questi riconosciamo, oltre ai carbonili, anche tutti i derivati degli acidi carbossilici, i ni-
trili e i nitroalcani. Esaminiamo ora ogni gruppo funzionale piu nel dettaglio:

: quando si ha a che fare con questo gruppo funzionale si possono utilizzare 2 tipi di
enolati differenti: il litio enolato e il sililenoletere.

Li SiMe
0/ o/ 3
/& lithium enolate /& silyl enol ether
%—J %—J

II litio enolato viene preparato a partire da litiodiisopropilammide, o LDA: come vedremo
meglio in seguito, i litio enolati sono particolarmente utili perché hanno una spiccata reatti-
vita nei confronti di un elettrofilo. Questa caratteristica pero € una lama a doppio taglio: per
mantenerli stabili infatti si lavora in un ambiente a temperature estreme, che toccano -80° C.

Li Li

o) QRZ o~
H LDA

e + HNRy

Il sililenoletere viene invece preparato utilizzando clorosilano in presenza di una base come
trietilammina NEts: questi, a differenza del litio enolato, presentano un elevata stabilita, sia
a causa della loro neutralita, sia perché il legame Si-O & molto difficile da rompere. Anche
questa caratteristica puo non tornarci favorevole: da una parte € vero che ci permette di la-
vorare in condizioni normali, ma la reazione sara lenta e necessitera di un acido di Lewis.

ﬂ Me3Si. @
o Measlvl e3Si :NEt3 OSiMe;

)]\ % H /&
R R R
La scelta di quale enolato utilizzare verra affrontata in dettaglio nel paragrafo sulle reazioni.

: anche gli esteri presentano idrogeni acidi in a, quindi possono essere enolizzati. Per
un dato estere -COOR, viene utilizzato RO-come base per la deprotonazione:

©
(o) o
&N
MeO H o Me MeOH + O,Me

L’utilizzo di RO non e causale: in presenza di altre basi infatti si assiste all’idrolisi dell’estere.
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: la presenza del gruppo -Cl non solo aumenta la reattivita del derivato (come
avevamo visto nel Capitolo 32), ma aumenta anche l’acidita dell’idrogeno in a. Questo fa si
che si possa utilizzare una base come NEts, che € in grado di deprotonare il composto e allo
stesso tempo non attaccare il cloruro acilico, dato che non presenta carattere nucleofilo:

—_— —_—
Cl Cl

unstable enolate dichloroketene

:come ci dice gia nome, I’acido carbossilico presenta gia un idrogeno acido,
quello del gruppo -COOH: di conseguenza I’enolizzazione in ambiente basico viene poco
utilizzata, dato che si consumerebbero piu equivalenti di base. Una migliore alternativa sta
nell’utilizzare la formazione dell’enolo in ambiente acido:

LN ®_H

H,0 :/\HOCJOJ\O/H -

symmetrical ene-diol

: le immine, o basi di Shiff, le abbiamo incontrate nello studio delle reazioni dei
carbonili: si possono ottenere infatti facendo reagire un chetone con un ammina 1° a pH 5.
Dato che I'azoto ha una moderata elettronegativita e in grado di sopportare la presenza di
una carica negativa, quasi quanto un atomo di ossigeno. L’enolato che si verra quindi a for-
mare dalla deprotonazione di un immina prendera il nome di aza-enolato:

O
~Ph —»)\/N\
AL

base H aza-enolate

:il gruppo -NOy, caratteristico dei nitrocomposti, presenta un elevata stabilita, e
di conseguenza la reattivita di questo gruppo funzionale non viene mai studiata. Una rea-
zione interessante pero a cui vanno incontro e la deprotonazione in a: gli idrogeni adiacenti
ad un gruppo -NO2 presentano un elevata acidita, paragonabile a quella dei cloruri acilici:

©

=l —)H (IN)ID H (lll)@
R — Mo
H H H

: 'ultimo gruppo che tratteremo sara quello dei nitrili. Anche questi sono in grado di
stabilizzare una carica negativa adiacente, di conseguenza possono essere deprotonati da
una base forte: solitamente viene utilizzato NaH, dato che lo ione idruro non ¢ nucleofilo, e
quindi non rischia di attaccare il gruppo -CN:

base@ H H

H H
(&}
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b) La stabilita degli enolati

Abbiamo stabilito che la forma enolica ¢, in linea generale, meno stabile di quella chetonica:
ma questo e sempre vero? Ci sono dei casi in cui, utilizzando magari delle molecole con
caratteristiche specifiche o lavorando in ambienti di reazione particolari, si riesce ad invertire
I'ordine di stabilita, favorendo la forma enolica. In base alla stabilita, esistono 2 tipi di enoli:

1. : questi enolati sono stabili a causa della loro lenta conver-
sione a carbonili. Solitamente questo puo accadere quando vengono formati in assenza di
acidi e basi (che permetterebbero alla reazione di tornare velocemente indietro) o quando si
utilizzano composti in cui la deprotonazione risulta impedita a causa dell’ingombro sterico:

900 °C H
low pressure H
~_-OH oW pressure Y oH oW ; o
HO —H,0

H

2. Enolati termodinamicamente stabili: questi enolati sono stabili a causa della loro energia
minore rispetto ai carbonili. Questa maggiore stabilita della forma enolica e solitamente do-
vuta alla formazione di composti coniugati, o alla formazione di legami a idrogeno intramo-
lecolari (come TG e D):

. Ho
(;OH ° ©®oH o o
H H H

Reazioni degli enoli I: formazione di legami C-X

Come abbiamo gia accennato all’inizio del capitolo, I'elevata nucleofilicita del carbonio nel
gruppo enolato fa si che quest'ultimo possa andare incontro a reazioni di addizione elettro-
fila. In base al tipo di elettrofilo utilizzato dividiamo le reazioni in 3 grandi categorie:

1. L’elettrofilo e un eteroatomo, come per esempio Br2 o NO*
2. L’elettrofilo € un alogenuro o un accettore di Michael, come R-X o H2C=CH-COCH3
3. L’elettrofilo € un carbonile o un carbossile, come CO(CHz3)2 o CHsCOOEt

In questo paragrafo andremo a studiare le reazioni in cui 'elettrofilo € un eteroatomo.

a) Alogenazione in «

La prima reazione che andremo ad analizzare ¢ la reazione di alogenazione in a dei carbonili:
I'elettrofilo & Br: e la reazione puo essere condotta in ambiente acido o in ambiente basico:

Reazione in ambiente acido

. H H
ﬂ_ acid-catalysed ™~Q : ~0 ®
AcO—-H, O enolization (/0 0
H Br@r )J\/Br )J\/Br

Reazione in ambiente acido

(o) formation of the (o) (o)
( vf\ enolate anion
)LQ/H GOH —_— /g—? Br__/;r )J\/Br + BIQ
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La reazione in ambiente basico tuttavia non si limita a una sola addizione: dato che la pre-
senza di bromo aumenta l’acidita dell’idrogeno, il prodotto che si formera sara piu reattivo,
e la reazione proseguira fino alla sostituzione di tutti gli atomi di idrogeno in a.

Se si e in presenza di un metilchetone (-COCHa), la reazione procedera ulteriormente con
I'attacco da parte dell’OH: e I'espulsione del gruppo CBrs;, che deprotonera ’acido formato

O,
0 (o) (0]
Br /r%< Br )]\ o *+ H \|< Br
@) Br OH | >Br o Br
Br Br

Br

La reazione complessiva viene chiamata reazione aloformica e permette di ottenere un acido
carbossilico a partire da un metilchetone. Solitamente viene utilizzato lo iodio e la trasfor-
mazione prende piu propriamente il nome di reazione iodoformica:

o o)

o)
J\ I2 NaOH H I
—_— 1 B +
R RJ\OH 7<'

NaoH R |

b) Nitrosazione in «

La seconda reazione che andremo ad analizzare e la nitrosazione: questa permette di addi-
zionare un gruppo -NO in a a un carbonile. Di seguito il meccanismo di reazione:

). ®
o OH OH (o)
—_— —_—
_0
NQ&@ N//0 N*

nitroso-ketone

Solitamente il gruppo nitroso viene idrolizzato a carbonile in ambiente acido, permettendo
di ottenere un composto 1,2 dicarbonilico:

(o)

O\H H20, H@ (o]
o — » (l) —
£ ©) P

hydrogen-bonded oxime

Reazioni degli enoli II: alchilazione in o

Passiamo ora allo studio della seconda classe di reazioni: in questo paragrafo tratteremo le
reazioni in cui il carbonio nucleofilico dell’enolato reagisce con un alogenuro alchilico o un
accettore di Michael, ovvero un gruppo elettronattrattore a,3-insaturo:

(0] \/NOZ
A, Z N

In tutte le reazioni che mostreremo di seguito utilizzeremo 1’alogenuro alchilico come elet-
trofilo, tuttavia le reazioni saranno applicabili anche agli accettori di Michael. Con quest'ul-
timi tuttavia possono nascere problemi di regioselettivita: per approfondimenti riguardo la
regioselettivita delle addizioni nei composti o, 3-insaturo si rimanda al Capitolo 32.
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In tutte le reazioni di alchilazione di un enolato si ha il medesimo meccanismo: si ha inizial-
mente la deprotonazione dell’idrogeno in « al gruppo elettronattrattore e infine il carbonio
nucleofilo attacca I’alogenuro alchilico in una reazione SNa:

step 1: formation of enolate anion step 2: alkylation (S\2

reaction with alkyl halide
strong base 1 ky )

(complete formation

R R'
of anlon) S\2
o % o)
RZ

weak base RZC}(
(anion in equilibrium with
starting material) ~ alkyl halide

Nonostante questa reazione possa apparire di semplice esecuzione, nella realta di laboratorio
non ¢ affatto cosi. Soffermiamo la nostra attenzione sul sistema di reazione: si € in presenza
di una base che deve reagire selettivamente deprotonando I'idrogeno, e quindi deve evitare
di attaccare 1’alogenuro R-X. Inoltre 'enolato formato deve reagire selettivamente con 1'alo-
genuro alchilino, ed evitare di reagire con se stesso portando (reazione di condensazione).

Per garantire tutte queste selettivita si puo lavorare in due modi differenti:

1. Si utilizza una base molto forte, in modo da garantire la completa enolizzazione del car-
bonile, e solo in seguito aggiungere 1’alogenuro alchilico.

2. Si aggiungono l’alogenuro e una base debole insieme, in modo che comunque questa non
reagisca con R-X, ma allo stesso tempo che sia in grado di enolizzare il carbonile:

FIRST ~ THEN add

add add Rt WeaK o R

strong electro- /g , —

base phile -

R2X R1 (0] @O (0]
BEIA ;O oo

electro-
phile
R2X

La scelta del metodo varia da caso a caso e dipende dal set di reagenti di cui si dispone: le
combinazioni di reagenti possibili sono numerosissime e in questo paragrafo faremo delle
generalizzazioni in base al gruppo funzionale da alchilare in a.

I fattori che incidono sulle condizioni di reazione delle alchilazioni in & sono 3:

1. Cosa posso alchilare?

Aldeidi — Chetoni — Esteri — Nitrili
Nitroalcani — Acidi carbossilici — 1,3-dicarbonili

2. Quali enoli posso utilizzare?
Sililenoleteri — Litio enolati — Aza-enolati
3. Quali elettrofili posso utilizzare?

Alogenuri alchilici — Accettori di Michael
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a) Alchilazione in « dei nitrili

Il primo gruppo funzionale che andremo a studiare saranno i nitrili: questi non danno pro-
blemi di autocondensazione, di conseguenza si puo utilizzare una base e aggiungere 1’alo-
genuro alchilico nel secondo step. Solitamente viene utilizzato I'idruro di sodio NaH:

©)
N N NN N [new C—C bond
(] deprotonatlon ¢ alkyl halide ¢
S DA P

R? R C} alkylation R R2
nitrile nitrile ‘enolate’ anion

b) Alchilazione in a dei nitroalcano

I1 secondo gruppo funzionale che andremo a studiare saranno i nitroalcani: come per i nitrili,
anche questi non danno problemi di autocondensazione. Solitamente viene utilizzata un am-
mina terziaria come base, dato che non e nucleofila e riesce comunque a deprotonare l'idro-
geno in a. Anche in questo caso ’alogenuro viene aggiunto nel secondo step:

weak amine base

RH R'. H NR; R‘aﬁ r2 (3 R‘Y R2
E— E— e
o//N?oe 9N?0® go\’N?o@ eo/cho

¢) Alchilazione in « degli esteri

Giungiamo ora al terzo gruppo funzionale, gli esteri: a differenza dei nitrili e dei nitroalcani,
gli esteri possono dare prodotti di autocondensazione. Per ottenere solo il prodotto di alchi-
lazione si utilizza un grande eccesso di una base forte, come LDA, in modo da essere sicuri
che la miscela di reazione non contiene molecole esteree. La reazione va condotta a -78° C:

o) 1. LDA, —78 °C o)

L
o

)J\Ot-Bu 2 NN /\/\)J\Ot-Bu

d) Alchilazione in « degli acidi carbossilici
Il quarto gruppo funzionale che andremo a studiare saranno gli acidi carbossilici: questi pre-

sentano gia un idrogeno acido, di conseguenza bisognera utilizzare 2 equivalenti di base, in
modo da deprotonare entrambi gli idrogeni:

(o) (o} OL|
BuLi ”H BuLi
HO — L — L|0
Ar Ar enolate

dianion

e) Alchilazione in « delle aldeidi

Le aldeidi, a differenza di tutti i gruppi funzionali trattati fino ad adesso, non possono essere
alchilate utilizzato i litioenolati: se provassimo infatti ad utilizzare LDA, non solo avremo il
rischio di un suo attacco nucleofilo all’aldeide, ma la reazione porterebbe ad un autocon-
densazione, data I’elevatissima reattivita dell’aldeide:

iPr _Li u-. Li
N 0 } (0 adise- 07 0
| (_0 deprotonation | condensation
iPr —_ > YN, ————
—78°C H H
H
H THF R! R R' R

R1 lithium enolate
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Al posto dei litioenolati possono essere utilizzati i sililenoleteri: tuttavia questi sono poco
reattivi, e necessitano di un elettrofilo piu forte, come ad esempio un carbocatione, e questo
limita il loro utilizzo alle alchilazioni di alogenuri terziari o benzilici.

MesSiCl, Et;N OSiMe; Cl>l\/ o)
DMF, reflux
TiCl,,
CH>Cl5, 50 °C, 25 h 62% vyield

L
v

Per alchilare un aldeide con alogenuri secondari o primari si utilizzano gli aza-enolati: I'al-
deide viene trasformata in un immina, un elettrofilo molto piut debole delle aldeidi, che
quindi non autocondensa con l’aza enolato.

/I< MgBr
acidic\“p J<
HoN proton H
CHO ——> N
\r cat H* MgBr
imine

Dopo aver formato 1’aza-enolato, questo potra reagire con un alogenuro alchilico per dare
alchilazione. L’immina alchilata viene quindi idrolizzata ad aldeide in ambiente acido:

P e e e

reflux

aza-enolate

f) Alchilazione in & dei chetoni

Come abbiamo accennato prima, quando si ha a che fare con i chetoni si possono utilizzare
2 tipi di enolati differenti: il litio enolato e il sililenoletere. Qual e la differenza tra i 2?

Quando il chetone e simmetrico, come ad esempio per I’acetone, si puo alchilare il carbonile
passando per uno dei enolati, senza particolari distinzioni.

Quando il chetone e asimmetrico, come ad esempio per il 2-butanone, la scelta dell’enolato
permette di governare la regiochimica dell’alchilazione. Esaminiamo i 2 percorsi di reazione:

(o) o) o]
R —> R —> R w)k
e Vet Me

regioisomeric enolates  regioisomeric products

(o) (0]
R —> R
Be {/ Me Me

Notiamo subito che il primo percorso di reazione forma I"enolo piu stabile (dato il doppio
legame pit sostituito) ma l'idrogeno che deprotona — quello verde — € meno acido.
Viceversa, analizzando il secondo percorso di reazione, si nota che forma 1’enolo meno sta-
bile (dato il doppio legame meno sostituito) ma l'idrogeno che viene deprotonato — quello
arancione — e piu acido.
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La deprotonazione sul carbonio meno sostituito porta alla formazione dell’enolato cinetico,
dato che e il prodotto che si forma pil1 velocemente ma quello meno stabile.

La deprotonazione sul carbonio piu sostituito porta alla formazione dell’enolato termodina-
mico, dato che ¢ il prodotto che si forma piu lentamente ma quello piu stabile.

Come abbiamo gia visto nei capitoli precedenti, la formazione del prodotto cinetico e favorita
da reazioni irreversibili, viceversa il prodotto termodinamico, favorito in condizioni di re-
versibilita. Detto questo possiamo facilmente intuire che:

- L’enolato cinetico puo essere formato utilizzando una base ingombrata, come LDA, che
non riesce a deprotonare gli idrogeni meno accessibili come quelli secondari. Inoltre, 1'uti-
lizzo di una temperatura molto bassa garantisce I'irreversibilita della reazione:

add ketone to more accessible o
o LDA, THF (less hindered) o)
Me\)l\ at-78°C . Me H ,
Me ) \ q
(lrisosr; %?r?g:'rzlg) H H H H NR, enolate resulting from kinetic

control—'kinetic enolate'

- L’enolato termodinamico puo essere formato utilizzando i sililenoleteri: lo stato di transi-
zione della formazione di questo prodotto e cationico, di conseguenza viene stabilizzato
maggiormente da un carbonio piu sostituito:

greater stabilization of cationic
transition state by green methyl group

Me3Si .
~o® Me;Si ~o® ¥ OSiMe,

(0] /Me;)SI D:I
Me I Me Me Me
Et;N ) ﬁét
3

g) Alchilazione in « dei 1,3 dicarbonili

L’ultima classe di gruppi che puo andare incontro a un’alchilazione sono gli 1,3-dicarbonili:
gli idrogeni del carbonio compreso tra i due carbonili presentano un’elevata acidita, data la
presenza di 2 gruppi in grado di stabilizzare il carbocatione.

(0] o (o)

RMR R)k(
H EtOH

I’ 40 H
pK, 10-15: Pa "°pk;, > 20:

Anche questi composti, come i chetoni, possono formare enolati regioisomerici:

o o K,COj, Mel

o (o]
_— -~

o
acetone, reflux M
CO,2 (5-\1 H H delocalized enolate MeU 77% yield

Me

pKy 10-15  pK; >20: not removed

In linea teorica, la deprotonazione avviene sempre sugli idrogeni centrali, sia perché sono
molto pit acidi, sia perché formano il prodotto piu stabile. Se si vuole ottenere 1’alchilazione
degli idrogeni esterni, si devono utilizzare 2 equivalenti di base, in modo da formare 2 car-
banioni, di cui solo quello piu reattivo reagira, ovvero quello esterno.
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Quando si studia 'alchilazione dei composti 1,3-dicarbonilici I’attenzione ricade sempre su
due di questi composti: 'estere dietilmalonato e l’estere etil-acetoacetato:

o o] o o
EtoJ\/U\OEt )J\/U\OEt
diethyl malonate ethyl acetoacetate

Il primo di questi, I'estere dietilmalonato, viene utilizzato nella sintesi malonica, che per-
mette di ottenere aggiungere un gruppo -CH2COOH ad un alogenuro alchilico.

1) NaOEt O

BN SN
A

Eto” Aokt
3) H;0%, A
Co,
oJ‘v‘Lo

1) N O O
— HO H
2) H;,O*

Quando si vuole ottenere I'estere nel prodotto, e non 1’acido, non si utilizza la decarbossila-
zione in ambiente acido -in quanto lo idrolizzerebbe - ma si fa uso della decarbossilazione
di Krapcho, che sfrutta NaCl per formare un carbossilato a partire da un estere:

i L i‘T ojé/(?r'_,

MeO S\2

Il secondo di questi, I’estere etil-acetoacetico, viene utilizzato in una reazione molto simile,
la sintesi acetoacetica, che aggiunge un gruppo -CH2COCH3s ad un alogenuro alchilico.

0O O 1) NaOEt
—_—
OEt
2) \/\I
3) H;0%, A
A
- CO,
0O 0 )N o
—_—
OEt OH
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Reazioni degli enoli lIl: condensazioni (aldolica e di claisen)

Come abbiamo visto nel capitolo precedente le reazioni di alchilazione permettono di ag-
giungere una catena carboniosa -R in posizione a ad un gruppo elettronegativo, purché ov-
viamente questo possieda almeno un idrogeno deprotonabile.

Le reazioni di alchilazione appena trattate tuttavia non sono le uniche che permettono di
formare un nuovo legame C-C: e bene ricordare infatti che i composti carbonilici presentano
un doppio carattere — nucleofilo ed elettrofilo — e di conseguenza puo verificarsi che un
carbonile venga attaccato da un'altra molecola nella sua forma enolica. Questa reazione viene
chiamata reazione di condensazione e, in base all’elettrofilo attaccato, si divide in 2 tipi:

Condensazione aldolica: I'elettrofilo della reazione € un carbonile
Enolato + Carbonile
Condensazione di Claisen: I'elettrofilo della reazione e un estere
Enolato + Estere

Sottolineiamo ancora una volta che la differenza tra le due condensazioni e 'elettrofilo uti-
lizzato, e non il nucleofilo: volutamente infatti abbiamo scritto ‘Enolato’, perché non e neces-
sario che reagiscano due carbonili per dare condensazione aldolica, ma si potra anche utiliz-
zare I'enolato di un estere o quello di un nitroalcano.

Cominciamo il paragrafo con lo studio della reazione di condensazione aldolica. Il meccani-
smo e analogo alle reazioni viste finora I'unica differenza e 'elettrofilo che viene attaccato:

S MLM

enolate ion ‘aldol’

unenolized )
aldehyde 3-hydroxybutanal

Sebbene sia molto meno comune, la reazione puo essere condotta anche in ambiente acido,
e non solo utilizzando una base: I'unica condizione per entrambe le reazioni e 1'utilizzo di
quantita cataliche di acido (o di base), dato che una frazione di carbonile dovra fungere da
elettrofilo e venire attaccato dalla frazione enolizzata.

the ‘aldol’ product

Il prodotto che si forma, un [-idrossicarbonile, non & particolarmente stabile, e di conse-
guenza la reazione prosegue portando alla formazione di un carbonile a,B-insaturo:

OH O the enolization step the elimination step o

(OH (o)
 —— ok ——

HOA _4H H

Per questo motivo il processo viene chiamato condensazione, perché nell’ultimo step si ha
I'eliminazione di una molecola di H20: questo rende inoltre la reazione
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a) Condensazione aldolica simmetrica

Quando la condensazione avviene tra due composti carbonilici uguali si parla pitt propria-
mente di condensazione aldolica simmetrica. Di seguito ne viene riportato un esempio:

o <°H the aldol
)]\QH enolization f\OD reaction
-Bu t-Bu t-Bu -Bu t-Bu

t Bu
a second, unenolized the aldol product,
molecule of ketone 60-70% yield

Ovviamente questo tipo di aldolica ¢ il pit1 facile da eseguire, dato che non bisogna scegliere
quale carbonile enolizzare (essendo uguali). Tuttavia questa reazione e limitativa, dato che,
a partire da una data molecola, possiamo solo aggiungerci un determinato sostituente.

b) Condensazione aldolica incrociata

Quando si ha a che fare con le reazioni di condensazione aldolica incrociata, ovvero quelle
in cui si fanno condensare due composti differenti, la situazione si complica notevolmente.

Analizziamo la miscela di reazione con cui si lavora: si € in presenza di una base che deve
enolizzare selettivamente solo uno dei due composti, e questo poi deve assicurarsi di attac-
care solo I'altro composto, e non se stesso.

La condensazione aldolica incrociata puo essere condotta facilmente quando si ha:

1. Un composto carbonilico che non presenta idrogeni in &, che sara l'elettrofilo
2. Un composto enolizzabile che sara molto meno reattivo dell’altro composto carbonilico, in
modo da non portare all’autocondensazione

Questo e il caso, ad esempio, di alcuni composto aldeidici, come la benzaldeide:

NaOH
99% yield
HzO/EtOH

Se dovessimo tuttavia rispettare queste due condizioni, saremo ancora una volta troppo li-
mitativi. Spesso quindi si fa ricorso all’utilizzo di specifici enolati,:

In alternativa, la condensazione aldolica incrociata puo essere condotta facilmente utiliz-
zando specifici enoli, dato che questi:

1. Sono abbastanza stabili da essere isolati e aggiunti direttamente al composto carbonilico
2. Sono abbastanza stabili da non dare prodotti di autocondensazione

Enolati degli esteri: gli esteri possono essere utilizzati come nucleofili nelle reazioni di con-
densazione aldolica. Si possono utilizzare litio enolati (che a -78° C non autocondensano) o in
alternativa sililenoleteri, che pero necessitano di un acido di Lewis data la bassa reattivita:

OLi OH O

9 LDA MeCHO
OEt OEt OEt

lithium enolate of ester

o | -

)]\ 1.LDA ﬁ'mﬁ MeCHO U s
> > with silyl

OEt 5 Me;SiCl OEt TiCly OEt .ol ethyer

silyl enol ether of ester
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Nel caso di esteri con in posizione o un alogeno (solitamente bromo), si possono anche uti-
lizzare gli zinco enolati, secondo la trasformazione nota come Reazione di Reformatskii:

:Zn ®
0'/\ _Zn _ZnBr
OEt OEt OEt
zinc enolate

Lo zinco enolato formato riesce a complessare i due ossigeni, portando alla formazione di
un intermedio ciclico a sei termini particolarmente stabile:

-Zn ZnBr
RCHO Olj HO0

OH O
/l\/u\
R) ¥ 2okt M R OEt

Enolati delle aldeidi: quando si vuole utilizzare 1’aldeide come nucleofilo bisogna seguire
gli stessi accorgimenti visti nelle reazioni di alchilazione in «. Data la loro elevata reattivita
non si possono utilizzare i litioenolati, ma si preferisce utilizzare i sililenoleteri: in questo
caso pero non sono limitativi per gli alogenuri terziari, dato che i carbonili sono sufficiente-
mente reattivi quando attivati da un acido di Lewis come TiCla:

OH
h/\/CHO CHO

CHO Me;SiCl P
— OSiMe; >
EtsN TiCl,

Enolati dei compisti 1,3-dicarbonilici: anche questi composti possono essere utilizzati come
elettrofili nelle reazioni di condensazione aldolica. Data la loro stabilita infatti, e difficile che
vadano incontro a reazioni di autocondensazione. Inoltre gli idrogeni sono particolarmente
acidi, quindi si potra utilizzare anche una base relativamente debole, come un ammina:

COLEt
o )\’4 RaNH, HOAC )\%\
o o CO,Et

92% yield

Enolati dei chetoni : ovviamente anche i chetoni possono essere utilizzati nelle condensa-
zioni aldoliche incrociate, purche questi vengano deprotonati completamente prima di in-
trodurre il secondo carbonile nel sistema di reazione. Valgono inoltre le stesse considerazioni
regioselettive riportate prima, ovvero che l'utilizzo di litioenolati porta alla formazione
dell’enolato cinetico, mentre quella dei sililenol eteri porta alla formazione dell’enolato ter-
modinamico.

Enolati dei nitroalcani: questo gruppo di composti non e suscettibili a reazioni di autocon-
densazione, e inoltre presenta idrogeni molto acidi in posizione a: queste due caratteristiche
rendono i nitroalcani perfetti per le reazioni di condensazione aldolica incrociata. Tuttavia
non vengono quasi mai utilizzati, dato il gruppo nitro nella molecola non e solitamente voluto.

Enolati dei nitrili: in maniera analoga ai nitroalcani, anche i nitrili possono essere utilizzati
per le aldoliche incrociate. Questi tuttavia richiedono basi non nucleofile, dato che rischie-
rebbero di attaccare il gruppo -CN: la base piu utilizzata e I'idruro di sodio NaH
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¢) Condensazione aldolica intramolecolare

Quando una molecola contiene 2 gruppi carbonilici, la reazione di condensazione aldolica
puo avere carattere intramolecolare: un carbonile viene trasformato in enolato in ambiente
basico, e quest’ultimo ciclizza attaccando l'altro carbonile presente nella molecola.

(0]
KOH (o)

RN

(o)

Soffermiamoci ulteriormente sull’esempio qui di sopra: nonostante siano possibili 4 diffe-
renti deprotonazioni (che porterebbero a 4 differenti prodotti), la reazione porta alla forma-
zione di un unico composto. Come é possibile che la reazione presenti questa elevata selettivita?

L’elevata selettivita e guidata dalla differente stabilita dei prodotti di reazione: in linea ge-
nerale, la reazione aldolica intramolecolare porta alla formazione di anelli a 6 o a 5 termini.

La reazione pit comune che sfrutta un addizione aldolica intramolecolare e I’anellazione di
Robinson, in cui si ha un’addizione di Michael seguita da un’aldolica intramolecolare:

bond made by
conjugate addmon

*, +.bond made
by aldol

Condensazione di Claisen

Passiamo alla seconda classe di condensazioni, quelle di Claisen: cambiando il tipo di elet-
trofilo, cambia anche la reazione, e con essa il meccanismo. Confrontiamo le due reazioni:

the aldol step with acetaldehyde the ‘aldol’ step with ethyl acetate
° 0° o 0® o
S& H M <o _>
H H H OEt N OEt
completion of the aldol with acetaldehyde the Claisen condensation with ethyl acetate
S}
(o] (0] 0 o
H20
H >
H OEt

3- hydroxybutanal ethyl 3-oxobutanoate
(‘aldol’) (ethyl acetoacetate)

Sebbene il primo step sia uguale, I'ultimo e totalmente differente: questo era prevedibile,
dato che gli esteri danno sostituzioni nucleofile, mentre i carbonili le rispettive addizioni.
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Come per la condensazione aldolica, anche la condensazione di Claisen e irreversibile: dato
che il prodotto di reazione e un -chetoestere, questo presentera una coppia di idrogeni par-
ticolarmente acidi. Di conseguenza la molecole di RO che verra rimossa nell’ultimo step ri-
muovera uno di questi idrogeni, rendendo il processo irreversibile:

o
o 0© )]\ (o) 0 irreversible 0° o
)j\ NaOEt /i\ OEt deprotonation )\/H\
— _— —_— ™
OEt OEt OEt OEt
reactive enolate H SOEt stable enolate
Questa spiegazione del carattere irreversibile delle condensazioni di Claisen e stata dimo-

strata utilizzando esteri aventi in a un carbonio terziario: questo infatti portera alla forma-
zione di un prodotto privo di idrogeni deprotonabili, e rende la reazione reversibile

[o) unfavourable 0 o)
. equilibrium R can'’t be
OEt —— OEt ——>—> deprotonated: no
hydrogens left
R R

a) Condensazione di Claisen simmetrica

In maniera analoga alla condensazione aldolica, quando una condensazione di Claisen av-

viene tra due composti esterei uguali si parla di . Di
seguito ne viene riportato un esempio:
o (o)
R R OEt 05 o (o) (o)
OEt R P
Mt e
OEt

Anche se puo suonare ripetitivo, € bene ripetere che questo tipo di condensazione ¢ il piu
facile da eseguire, visto che non porta a problemi di selettivita nella formazione dell’enolo.

b) Condensazione di Claisen asimmetrica

Quando si ha a che fare con condensazioni tra due composti differenti (di cui uno, l'elettro-
filo, e necessariamente un estere), si parla invece di condensazione di Claisen incrociata, e
la trattazione diventa leggermente piti complessa rispetto alle condensazioni simmetriche.

Se provassimo ad analizzare la miscela di reazione con cui si lavora, anche questa volta no-
teremo che si e in presenza di una base che deve enolizzare selettivamente solo uno dei due
composti, e questo poi deve assi