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Orario lezioni frontali
Elementi di chimica organica

e Lezioni 24 ore lezioni frontali (3 CFU)
* mercoledi 14-16, aula A, Pal. Q
giovedi 11-13, aula A, Pal. Q
Dal 1° marzo al 30 marzo 2023 (20 lezioni)
Pausa pasquale dal 3 aprile al 14 aprile 2023
Mercoledi 19 aprile e giovedi 20 aprile ultime due lezioni (24 ore)

* Preappello a maggio



Modalita d’'esame

* Bisogna aver superato la parte di Chimica Generale con laboratorio
* Prova scritta: 5 domande, ogni domanda vale 2 punti



Obiettivi del corso

* Acquisire le conoscenze di base sulla struttura e le proprieta delle
molecole organiche, cenni sulla loro reattivita e la loro sintesi.

 Comprendere i principali meccanismi che stanno alla base delle
reazioni in chimica organica.



Programma del modulo di Chimica Organica 24h:

1) Concetti di chimica organica, il legame chimico. Orbitali atomici. Legame covalente secondo il
modello del legame di valenza, orbitali ibridi sp3, sp? e sp; concetto di risonanza. Acidi e basi.

2) Struttura, nomenclatura e proprieta degli alcani. Cicloalcani. Reazioni degli alcani.

3) Stereochimica. Enantiomeri e diastereoisomeri. Chiralita. Carbonio chirale. Potere ottico rotatorio.

4) Alcheni e alchini. Struttura, nomenclatura e proprieta.

6) Reazioni degli alcheni: addizione elettrofila. Reazione di idrogenazione degli alcheni.

)

)

)
5) Gruppi funzionali e reazioni in chimica organica

)
7) Benzene e derivati. Nomenclatura. Concetto di aromaticita. Eterocicli aromatici.
)

8) Struttura, nomenclatura e cenni sulla reattivita di alogenuri alchilici, alcoli, eteri, tioli, ammine,
aldeidi e chetoni, acidi carbossilici e derivati.



Libri di testo

Introduzione alla chimica

organica- W. H. Brown e T.
Poon — EdiSES editore

Fondamenti di chimica

FONDAMENTI DI

organica — J. Gorzynski Smith — R
/ Mc Grow Hill Education o
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Struttura elettronica degli atomi

Nucleo
(protoni e
neutroni)

Spazio
occupato
da elettroni

Protone

Neutrone

Energia

1

--------- 1 §m—

Livello energetico

fondamentale

Orbitali

Ordine di riempimento



Struttura elettronica degli atomi

il primo guscio contiene un singolo
orbitale, denominato orbitale 1s. Il
secondo guscio contiene un orbitale
2s e tre orbitali 2p. Tutti gli orbitali
di tipo p sono tre e, quindi, possono
ospitare fino a 6 elettroni. Il terzo
guscio contiene un orbitale 3s, tre
orbitali 3p e cinque orbitali 34. Tutti
gli orbitali di tipo dsono cinque e,
quindi, possono ospitare fino a 10
elettroni. Tutti gli orbitali di tipo f
sono sette e, quindi, possono
ospitare fino a 14 elettroni

Guscio
(4

\ 1

Distribuzione degli orbitali nei gusci

Numero massimo di

Orbitali contenuti elettroni che il guscio
nel guscio puo contenere
Un orbitale 4s, tre orbitali 4p, 2+6+10+14=32

cinque orbitali4d e
sette orbitali 4f

Un orbitale 3s, tre orbitali 3p e 2+6+10=18
cinque orbitali 3d

Un orbitale 2s e tre orbitali 2p 2+6=8
Un orbitale 1s 2

Energia relativa
degli elettroni in
ciascun guscio

Maggiore

2

Minore
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Configurazione elettronica fondamentale

Numero
atomico
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Orbitali atomici

X0




Strutture di Lewis

H.
Li- Be: B: R
Na- Mg: A] -Si: P :S: :Q]:
Gas Notazione gas
Si considerano solo gli elettroni del hobile nobile
livello piu esterno: 2s e 2p He 1 82

Ne [He] 2s5%2p°



Regola dell’ottetto

* Gli atomi del Il periodo (C, N, O, F) reagiscono in modo da raggiungere
un guscio esterno con otto elettroni di valenza

e La regola non vale per Si, P, S, ClI
* Due modi per completare |'ottetto:

1. Perde o acquista elettroni (legame ionico)

e 'atomo perde uno o piu elettroni
* diventa positivo, catione

* 'atomo acquista elettroni
* diventa negativo, anione

2. Mette a comune gli elettroni (legame covalente)



Elettronegativita dell’atomo

* Misura le tendenza di un atomo ad attrarre gli elettroni che condivide
(in un legame chimico) con un altro atomo

 Scala di Pauling
* || fluoro e I'atomo piu elettronegativo 4.0

* Nella tavola periodica
* |'elettronegativita aumenta da sinistra a destra in un periodo
* L'elettronegativita diminuisce dall’alto in basso in un gruppo



TABELLA 1.4 Valori ed andamento dell’elettronegativita per alcuni atomi

(scala di Pauling)

H
[ Aumento dell’elettronegativita >_
Li|Be BIC|N|O|F
Na|[Mg Al | S1 CI
K |Ca Br

I

[]<1.0
[ ]10-1.4

w>

|Aumento dell’elettronegati

P i15-19 []25-29

2024 3.0 —4.0




Polarita dei legami covalenti

1.34 Quali delle seguenti affermazioni sono vere a proposito dell’elettronegativita?

(a) L'elettronegativita aumenta da sinistra a destra in un periodo della Tavola
Periodica.

(b) L’elettronegativita aumenta dall’alto al basso lungo un gruppo della Tavola
Periodica.

(c) L'idrogeno, I'elemento col numero atomico piti basso, ha il minimo valore di elet-
tronegativita.

(d) Piu alto € il numero atomico di un elemento, maggiore & la sua elettronegativita.

1.35 Perché il fluoro, I'elemento in alto a destra nella Tavola Periodica, ha I’elettronegati-
vita piu alta tra tutt gli elementi?

https://digilander.libero.it/prof giuseppe.dinoi/elettronegativita.html



Classificazione dei legami chimici

Differenza di elettronegativita

tra gli atomi legati

da0.5a1.9

il sodio (numero atomico 11)
perde un elettrone e raggiunge
il guscio di valenza completo
identico a quello del neon
(numero atomico 10)

Na (11 elettroni) 1s?2s?2p° 3s'
Na* (10 elettroni) 1s%2s?2p°
Ne (10 elettroni) 1s°2s°2p°

Tipo di legame
Covalente non polare}

Covalente polare

lonico

il cloro (numero atomico 17)
acquista un elettrone e raggiunge

Cl Na : (1‘ il guscio di valenza completo

identico a quello dell’argon
(numero atomico 18)

Elettronegativita del sodio = 0.9

Elettronegativita del cloro = 3.0

Differenza di elettronegativita tra i due atomi= 2.1
Legame ionico



Legame ionico

Na’ + *F: —> Nat:F:

Na(1s2 252 2p% 851 ) + F(1s2 252 2p° ) —> Na"(152252%) + F (15225 2p° )



Legame covalente

* Secondo il modello di Lewis una coppia di elettroni di un legame
covalente:
* E condivisa tra i due atomi
 Completa il guscio di valenza di ciascun atomo

H#* + sH ¥ H—H AH® = —435Kk]/mol (=104 kcal/mol)

ogni atomo di cloro (numero
atomico 17) condivide un
elettrone con un altro atomo
di cloro in modo che ogni
cloro abbia un guscio
di valenza completo

:Cl. + °Cl: —> :Cl--Cl:



Acido cloridrico

Elettroni di legame, condivisi

H- + -Cl: — H(CI: HEC!:
Elettronegativita Il cloro possiede:
H=2.1 Cl=3.0 tre coppie di non legame dette
Differenza = 0.9 anche: doppietti non condivisi
Legame covalente polare Lone pair

o+ o-

H—Cl

o+ o-



Esercizi

* H,0 acqua

* CH, metano

* NH; ammoniaca

* C,H, etilene

* C,H, acetilene

* CH,O formaldeide

* H,CO, acido carbonico



metano

Esercizl

H=IN—H H. _C. _H
H oK
ammoniaca Acido carbonico
H\ /H H\ .
/C:C\ H-C=C—H /C:Q.
H H H
etilene acetilene formaldeide



Acido acetico  CsH,0»

H H H O
‘ | . |/
C:-:C++0 H—C—C—O: H—T—C\

) I —
H :O- -H H :O—H H O H

Formula di struttura

H.C — c:/ CH3COOH CH,CO,H
\
OH

OH



Numero di legami covalenti degli atomi in molecole organiche

neutre
idrogeno H— 1 legame
|
carbonio —C— >C= C= C



Numero di legami covalenti degli atomi in molecole organiche
heutre

azoto N _ N— =

3 legami e un doppietto non condiviso



Numero di legami covalenti degli atomi in molecole organiche

neutre
0ssigeno Q O—

2 legami e due doppietti non condivisi



Numero di legami covalenti degli atomi in molecole organiche
heutre

alogeni X X =F, Cl, Br, |

un legame e 3 doppietti non condivisi



Numero di legami covalenti degli atomi in molecole organiche

neutre
N~ N
] f
boro alluminio

3 legami, non rispettano la regola dell'ottetto



Numero di legami covalenti degli atomi in molecole organiche

heutre
idrogeno  H—  1legame
] \
carbonio —(|3— c= —C= =C— 4 legami
../ .o oo . . o
azoto —N —N= = 3 legami e un doppietto non condiviso
\
ossigeno —:C:)— 0= 2 legami e due doppietti non condivisi
alogeni EX— X =F, Cl, Br, | un legame e 3 doppietti non condivisi
~g~ N 3 legami, non rispettano la regola dell'ottetto

boro alluminio



Carica formale esercizi ed esempi

La carica formale e la carica assegnata a un singolo
atomo in una struttura di Lewis.

* H
* OH * NH;
e H O * NH4

: * CH;NH,
* H30 « CH,NH,
* H,C0; * HNO,

* HCO,



Carica formale

La carica formale e la carica assegnata a un singolo atomo in una struttura di Lewis.
carica formale = [elettroni di valenza]-[elettroni di non legame]-[legami]

elettroni di valenza] = dato dalla tavola periodica
elettroni di non legame] = n. di puntini presenti sull'atomo considerato
legami] = n. di trattini che partono dall’atomo considerato

/’ La somma delle cariche formali su ogni singolo atomo e uguale alla
carica netta sulla molecola o ione.

HNO, Acido nitrico



Acido nitrico HNOj,

/O /O violazione della regola dell’ottetto,
H—O—N/ H—O—N/ IO.elettroni nel,guscio
N . s .e \ di valenza dell’azoto
Struttura di Lewis Struttura di Lewis
accettabile non accettabile

Carica formale N: (Numero e- di valenza N)- (numero di e- di non legame)-(numero di legami)

5-0-4 = +1
Carica formale O: 6-6-1 =-1
6-4-2=0
6-4-2=0

Carica formale H: 1-0-1=0



Cariche formali piu comuni

Tabella 2.2 Un sommario delle cariche formali pit comuni

Atomo g N

Struttura

. + =
C C C N N
| |

Carica formale : (Numero e- di valenza)- (numero di e- di non
legame)-(numero di legami)

Cradicalico:4-1-3=0
Carbocatione :4—-0-3=+1
Carbanione :4—-2-3=-1






Lunghezze, angoli di legame e forma delle
molecole

* La struttura di una molecola e definita dalla lunghezza di legame e
dagli angoli di legame

* Lunghezza di legame: distanza tra i due nuclei che partecipano a un
legame covalente (si misura in angstrom A) 1 A = 1x10%m

* Angolo di legame: e I'angolo formato dagli assi congiungenti i nuclei
degli atomi legati



Average Bond Lengths for Some Single, Double,
and Triple Bonds

Bond Bond Length (A) Bond Bond Length (A)
C—C 1.54 N—N 1.47

C=C 1.34 N=N 1.24

C=C 1.20 N=N 1.10

C—N 1.43 N—OQO 1.36

C=N 1.38 N=0 1.22

C=N 0 0—O 148

C—O 1.43 0=0 1.21

C=0 1.23

C=0 1.13




Modello VSEPR

Valence Shell Electron Pair Repulsion
repulsione tra le coppie di elettroni del guscio di valenza

il punto in cui i palloncini sono legati ogni palloncino rappresenta una regione di densita
insieme rappresenta I'atomo di cui elettronica, che puo consistere in un legame semplice,
si vogliono prevedere gli angoli di legame doppio o triplo o in una coppia solitaria di elettroni

FIGURA 15 Modelli a palloncino utilizzati per
predire gli angoli di legame. (a) Due palloncini
assumono una forma lineare con un angolo di
legame di 180° intorno al punto di legame. (b)
Tre palloncini assumono una forma trigonale
planare con angoli di legame di 120°. (c)
Quattro palloncini assumono una forma
tetraedrica con angoli di legame di 109.5°. (a) Lineare (b) Trigonale planare (c) Tetraedro

Charles D. Winters
Charles D. Winters
Charles D. Winters




Esempl

 Struttura di metano, ammoniaca, acqua, aldeide formica, etilene,
anidride carbonica, acetilene

 Disposizione degli orbitali: lineare, trigonale planare, tetraedrica

* Forma della molecola: tetraedrica, piramidale, piegata, planare,
lineare



metano

120% (¢irea)

H H
N /
el
7 N
H H
etilene

H

180°

C=C

acetilene

H



Perché e importante conoscere la forma
di una molecola?



Molecole polari e non polari

* La forma di una molecola determina le sue
oroprieta chimico-fisiche come ad esempio la sua

oolarita
* La polarita delle molecole ¢ il risultato della somma

di tutti i vettori relativi alla polarita dei singoli
legami e del contributo delle coppie di elettroni non

condivisi




Momento di dipolo

* Molecole polari hanno uno o piu legami covalenti polari.
Es. H,0 /0\ 5
o ]y
H H 0
& &t
* Molecole non polari o non hanno legami covalenti polari o i momenti di
dipolo si cancellano. ES. CO,

t+—t +—>

D=1y

o 8" &
CCl,;6=0D CH,Cl,6=1.62D

| dipoli si cancellano | dipoli si sommano




Il tetrafluoroetilene, CyF,, € il materiale di partenza per la sintesi del polimero
poli(tetrafluoroetilene), comunemente chiamato Teflon. Le molecole del tetrafluo-
roetilene sono non polari. Proponi una formula di struttura per questo composto.



Chimica organica

e Struttura
e Reattivita
e | a struttura e la reattivita sono correlate

STRUTTURA ) REATTIVITA’



Legame covalente secondo il modello del
legame di valenza

* | legami si formano per sovrapposizione degli orbitali atomici
* Gli elettroni sono localizzati e condivisi
* Maggiore e |la sovrapposizione, piu forte e il legame

* Legame sigma (o) deriva dalla sovrapposizione di orbitali atomici che
ha luogo lungo I'asse che unisce i due nuclei

* Legame pi greco (w) deriva dalla sovrapposizione di 2 orbitali p
paralleli fra loro e perpendicolari al legame ¢



Legame covalente secondo il modello del
legame di valenza

* Legame sigma (o) deriva dalla sovrapposizione di orbitali atomici che
ha luogo lungo I'asse che unisce i due nuclei

o ,,‘

1s
G15;-2p

* Legame pi greco (r) deriva dalla sovrapposizione 2p\ /2p

di 2 orbitali p paralleli fra loro e perpendicolari al legame ¢

T 2p-2p



Teoria degli Orbitali ibridi

* Atomi, come il carbonio, non usano orbitali puri s o p per formare
legami, ma degli orbitali chiamati orbitali ibridi

* Per formare dei legami covalenti con altri atomi il carbonio usera
orbitali ibridi contenenti un solo elettrone

* Per formare il legame |'altro elettrone verra messo dall’altro atomo



CH,
| | metano

Tetraedro Atomo di carbonio
regolare tetraedrico

Ibridazione: combinazione di due o piu orbitali

atomici per formare un numero uguale di orbitali
ibridi.

\} z “\?‘\ sp®> angolidi 109,5°

- | Quattro orbitali
_ - | tetraedrici sp?

f &

P “wy Q
e S -‘ —— 2p » Un orbitale sp?
2 . e '




4 single bonds: sp3 hybridization




4 single bonds: sp3 hybridization

le coppie di elettroni non condivisi occupano

un orbitale ibrido sp* gli orbitali ibridi sp® che non sono stati usad
del carbonio e un orbitale 1s nella formazione dei legami

dell'idrogeno si combinano
per formare un legame ©

i
H—(|3 —H
H
Modello di sovrapposizione Modello di sovrapposizione Modello di sovrapposizione
di orbitali di orbitali di orbitali
Metano Ammoniaca Acqua
Disposizione degli orbitali: ~Tetraedrica Tetraedrica Tetraedrica
Forma della molecola: Tetraedrica Piramidale Piegata

FIGURA 1.17 Modelli di sovrapposizione degli orbitali del metano, dell’ammoniaca e dell’acqua.



1 double bond and 2 single bonds:
sp?2 hybridization




1 double bond and 2 single bonds:
sp2 hybridization

Orbitali 2p

Legame n

H\C_ i
) .
H H
(a) (b)

FIGURA 1.19 Formazione dei legami covalenti dell’etilene. (a) Struttura

- - . . . . . . . - 2
d.I Lewis. (b) La.sovrapp.osmone.du due orbitali |br|d.| sp for.ma un Iegame " @& a ﬂg ;
sigma (o) tra gli atomi di carbonio. (¢) La sovrapposizione di due orbitali
atomici 2p paralleli porta alla formazione di un legame pi greco (z). Q Q
(d) Letilene, come potresti rappresentarlo, con il suo corredo completo di ¥ ' s

legami e orbitali. Letilene € una molecola planare: | due carboni del doppio
legame e | quattro atomi ad essi legati giacciono tutti sullo stesso piano. (d)



1 triple bond and 1 single bonds:
sp hybridization




1 triple bond and 1 single bonds:

Acetilene

sp hybridization

Orbitali p

H—C=C—H

Orbitali j

(a)

L’altro legame

(c)

FIGURA 1.22 Legami
covalenti dell’acetilene. (a)
Struttura dello scheletro

dei legami sigma insieme
ai due orbitali atomici 2p
non ancora sovrapposti. (b)
Formazione di due legami =
per sovrapposizione di due
set di orbitali atomici 2p
paralleli. (c) Lacetilene, come
potresti rappresentarla, con
il suo corredo completo di
legami e orbitali.



5. Completate le seguenti strutture di Lewis (disegnando i lone pair). Indicate poi
I'ibridizzazione di ogni atomi (che non sia idrogeno)

I
H—C—0

| \

H H
i U

H/C\ J;C\C/H
| 7\
H



PR . ;:,. : -__-'-' ; . ' ..
Lasriia’d. 11 ,I_I_E.?ZI ™ LLC‘AML ED rNLmn DI DISSOCIAZIONE DI LLGAME PER ITAN() |

E LTI NE £ A( r'uu NL
Molecola Legame Sovrapposizione Lunghezza Forza del legame
dfegli orbitali dei legami [keal/mole(k] /mole)]
di legame (A)
I-li fli s .8
C—C spP-sis 1.54 90 (377
H~ (|:_ C—H ) b 2 ! o
C—H sp>-1s 1.1] 98 {410
H H P o
H H
\C—C/ C—C sp-sp?, 2p-2p 1.34 C 172 (720)
7\ C—H sp%1s 1.10 104 (435)
C—C sp-sp, due 2p-2 1.91 930 (962
H~—C=C-—H - prep 952
C—H sp-1s 1.08 125 (523)

La lunghezza del legame C-H e correlata alla percentuale di carattere s dell’orbitale ibrido che, per sp € il 50%,
per sp?il 33,3%, per sp3 il 25%.
Tanto piu corto e il legame, tanto piu forte e.



Risonanza

* Alcune molecole non possono essere rappresentate da una singola
struttura di Lewis. Ad es. ione carbonato CO;™:

O 0 o}
/ /
0=C 50— «s 'o_c<
0 0" o



Forme limite di risonanza e ibrido di risonanza

,(»;'r:r" O 0 03~
o= la— 1 = 1
= i-_-:}'.-"‘" H{] - _:t' - %Qﬂ -[:}—'f' ""‘"u.?.j':_ = [_},.:‘;"" Sa {}5 -
+,0 ITI o

N H
P-SEN I +
- H-C N:o H—(I: N

I
I-O-I

(6..»
IT-

Il movimento di elettroni si rappresenta con una freccia ricurva.
La risonanza si indica con una freccia a doppia punta.



Risonanza

* Le strutture di risonanza (forme limite di risonanza) non sono reali

* Nessuna singola struttura di risonanza puo adeguatamente
rappresentare la reale struttura di una specie con elettroni
delocalizzati

* Le strutture di risonanza differiscono solo per la distribuzione degli
elettroni, non dei nuclei (non sono isomeri)

* Le strutture di risonanza non sono in equilibrio



Disegna, per le seguenti strutture, un’altra forma limite di risonanza

)
‘!-_l: ] ———
HiaC”™  CHq
0
'I:I: . :
—
H. o™ O
T
.-r""c'“‘*-u
H;C MNH2
CHs

ol & ~Q



