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Altri fattori possono avere un ruolo: prezzo, possibilita di riciclo, viscosita,
miscibilita con altri diluenti, inflammabilita, esplosivit, tossicita, azione corrosiva.
[ solventi comunemente usati in alcune importanti reazioni chimiche sono riportati
in Volume II insieme alle principali proprieta fisiche, quali punto di fusione, punto
di ebollizione, densitd, indice di rifrazione n, costante dielettrica €, momento di
dipolo p.

Il solvente ha un ruolo chiave anche nelle fasi dj separazione e purificazione del
prodotto di reazione (estrazione, cristallizzazione, cromatografia), e di analisi
(identificazione del composto, determinazione della purezza) mediante i comuni

metodi spettroscopici (IR, UV, NMR); per tali aspetti il lettore & rimandato aj
capitoli specifici.

Interazioni ione-molecola e intermolecolari (soluto-solvente)
e classificazione dei solventi

La miscibilita di due composti diversi A e B, ovvero la solubilita di un soluto in
un solvente, & dovuta alle forze di interazione relative che sj instaurano tra
molecole uguali (A-A e B-B) e diverse (A-B). 1l principio, vecchio di secoli,
“similia similibus solvuntur” non va interpretato in senso troppo stretto. Infatti vi
sono numerosi esempi di soluzioni di composti chimicamente dissimili, quali
metanolo-benzene, acqua-N, N-dimetilformammide (DMF), anilina-etere etilico,
polistirene-cloroformio; d’altra parte si osserva I’insolubilitd di una specie anche
in un’altra seppure simile: alcol polivinilico in etanolo, acetil cellulosa in etile
acetato, e poliacrilonitrile in acrilonitrile. Tra questi estremi ¢’¢ un ampio intervallo
di possibilita in cui due composti si disciolgono 'uno nell’altro in grado limitato,
come per il sistema acqua-etere etilico: I"acqua scioglie I’etere etilico in misura di
60 mg/g, e Ietere scioglie I"acqua in misura di 13 mg/g a 25 °C. Sono le interazioni
intermolecolari che determinano la mutua solubilita: un composto A si scioglie in
B quando le forze di attrazione intermolecolari A-A sono sovrastate dalle forze di
attrazione intermolecolari A-B. 11 soluto puod essere una specie ionica o covalente,
mentre il solvente & generalmente una specie covalente. Nel caso di un composto
ionico, la forza di attrazione totale, che risulta dal bilancio tra le forze di attrazione
tra ioni di carica opposta e le forze di repulsione tra ioni di carca uguale, & molto
grande, per cui bisogna spendere un’energia elevata per rompere il reticolo
cristallino; tuttavia anche una specie (solvente) covalente pud essere in grado di
sciogliere una specie jonica se possiede determinate proprietd molecolari: un
elevato momento di dipolo ¢ soprattutto un’elevata costante dielettrica.
Il momento di dipolo di una molecola & il vettore somma di tutti i singoli dipoli
di legame della molecola. Ogni legame tra due atomi a diversa clettronegativita
presenta un dipolo di legame | = rq, dove r & la distanza tra il centro della carica
positiva ed il centro della carica negativa, e q ¢ la carica su ciascun centro. Il
momento di dipolo ¢ quindi espresso in Coulomb x metro (Cm), oppure in Debye
(1D =3,336 x 1072 Cm); 11 dipolo di legame & rappresentato da una freccia che
parte dal centro della carica positiva e termina al centro della carica negativa. Le
molecole che possiedono un dipolo permanente sono chiamate molecole dipolari. A
parte gli idrocarburi (n-esano, cicloesano, benzene) ed alcuni composti simmetrici
(solfuro di carbonio, tetraclorometano, tetracloroetilene), tutti i comuni solventi
organici posseggono un momento di dipolo permanente che puod raggiungere valori
fino a 18 x 107 Cm. Molecole come CSz, BF; e CCl,; sono non polari pur
contenendo singoli legami polari, in quanto il momento dipolare risultante dalla
Somma vettoriale ¢ nullo; invece molecole come CHCl; e N(CH3); sono polari
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[ solventi le cui molecole possiedono un momento di dipolo permanente SOno
definiti dipolari, al contrario sono apolari o non polari quelli che mancano di
momento di dipolo. Sfortunatamente in letteratura i termini polare ¢ apolare sono
usati indiscriminatamente per definire un solvente in base sia alla costante
dieletirica che al momento di dipolo permanente, anche se queste due propricta
fisiche non sono direttamente correlate.

La costante dielettrica £ é il parametro utile per valutare la capacita del
solvente di disciogliere un sale. Essa ¢ definita dall’equazione ¥ = q.q;hsrz, dove
la forza di interazione F di due particelle cariche ¢ correlata alla grandezza delle
cariche ed alla distanza di separazione f. La costante dielettrica esprime quindi la
capacitd del solvente di separare ioni di carica opposta, cio¢ di schermarli. Nel
vuoto ¢ ha il valore di 1, mentre in un mezzo Jiquido tanto maggiore il valore di &,
tanto minore & la forza di attrazione tra le cariche opposte (¢ di repulsione tra due
cariche uguali). L’acqua ha un valore elevato di € (78,5); tra i solventi organici, gli
idrocarburi hanno un valore molto basso (2). mentre le ammidi secondarie hanno i

valori pit elevati (fino a 180). La costante dielettrica ¢ anche utilizzata come
misura delle polarita. La sua importanza rispetto agli altri criteri ¢ dovuta alla
semplicita del modello elettrostatico di solvatazione. Un solvente con alta costante
dielettrica & definito polare, viceversa un solvente con bassa costante diclettrica ¢
apolare.

La polarita ha un’importanza rilevante; essa pud essere considerata come la
somma di tutte le proprieta molecolari responsabili delle forze di interazione tra le
molecole di soluto e di solvente, ed ¢ quindi assimilabile ad una “capacita di
solvatazione totale”. La caratterizzazione di un solvente per mezzo della sua
polarita ¢ un problema non definito con precisione, poiché né il momento di dipolo
né la costante dielettrica (proprieta macroscopiche) definiscono quantitativamente
la polarita (proprieta molecolare); la polarita pud essere misurata dal parametro
empirico EY (energia molare di transizione normalizzata), ricavato dal solvato-
cromismo di una betaina standard di piridinio-N-fenossido.

Le forze di attrazione intermolecolari possono essere di tipo e di intensita
nettamente diversi secondo la natura del soluto e del solvente, e sono classificate

come segue.
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esempio, un catione inorganico o un soluto organico contenente un sito acido di
Lewis potra interagire con il doppietto elettronico di un eteroatomo presente nella
molecola del solvente. I solventi aprotici donatori n (Figura 6.2.2) sono percio
importanti per la solvatazione e stabilizzazione di soluti con proprieta acide di
Lewis, sali o composti organometallici caratterizzati dalla presenza di un centro
metallico con un orbitale p vuoto a bassa energia. Solventi eterei sono necessari
alla preparazione dei reagenti di Grignard: questi hanno in soluzione una struttura
dimerica associata tramite ponti alogeno, e I'etere coordina ulteriormente il
magnesio per portarlo alla saturazione di elettroni; anche nello stato cristallino
due molecole di etere o tetraidrofurano restano associate al magnesio. Ancora,
solventi donatori di una coppia di elettroni influenzano il grado di associazione di
idruri metallici e composti organometallici, che in solventi idrocarburici sono
associati in specie dimeriche, oligomeriche o polimeriche mediante legami elet-
tron-deficienti (tre centri, tre elettroni): ad esempio il borano (dimero gassoso) &
convertito in complessi stabili del monomero con basi di Lewis quali ammine,
tetraidrofurano, dimetil solfuro.

HaC.p p ! iy _,HC. Cl OB, H, D
ML Mg o Mg omg /}'BiH:B';\H—»D—BHg,

E! O' C]I H'CI_I H C >

Una misura empirica semi-quantitativa delle proprietd basiche di Lewis dei
solventi & data dal numero donatore (DN) o donicita di Gutmann, definita come il
valore di entalpia —AHp_sper, per la formazione dell’addotto con ShCls in
soluzione diluita nel sovente non coordinante 1,2-dicloroetano, il quale ha
DN = 0 per definizione (Volume ID). Dividendo i valori di DN per 38 Kcal/mole,
che ¢ il DN dell’esametilfosforico triammide (HMPT, solvente col piti alto valore
misurato direttamente), si ottiene una scala di donicita normalizzata DNY in cui
HMPT ha valore 1. Sono pochi i solventi che hanno maggiore donicita di HMPT,
uno di essi & "ossido di tris(pirrolidino)fosfina. 1l numero DN si & dimostrato utile
nella chimica di coordinazione, in quanto ¢ stata verificata una valida correlazione
con altre grandezze fisiche osservabili, termodinamiche (AG, K). cinetiche (k),
elettrochimiche (E,,, Eredoy)s Spettroscopiche (9, NMR). Tuttavia, questo ap-
proccio alla definizione di basicith di Lewis & stato criticato sia concettualmente
che sul piano sperimentale; infatti altri autori hanno misurato un valore DN = 50,3
Kcal/mole per HMPT. Percid altri parametri di basicita di Lewis sono stati
introdotti. Una scala di basicita di Lewis, pit completa ed affidabile, & stata
ricavata pill recentemente dalla misura calorimetrica molto precisa delle entalpie
molari standard AHp_gg, di formazione degli addotti 1:1 tra diversi solventi D ¢
BF; gassoso in CH,Cl, a 25°C (Volume 1I). Come si puo rilevare, ’ordine relativo
dei solventi non sempre coincide; ad esempio le coppie MeNO,-PhNO,, DMF-
DMSO, Et;N-piridina hanno posizioni invertite, ma soprattutto le basi azotate
(piridina e ammine terziarie) sono donatori piu forti di HMPT verso BF;: cio
dimostra che la scala di basicita dei solventi donatori varia al variare dell’acido
di Lewis.

I solventi possono avere proprieta acide di Lewis, ovvero essere accettori di un
doppietto elettronico. I solventi polari protici (H,O, ROH, RCO,H) contengono un
centro acido (il protone) e un centro basico, quindi solvatano adeguatamente anioni
€ cationi ed hanno maggiori capacita di sciogliere sali rispetto ai solventi aprotici. I
solventi dipolari aprotici (Figura 6.2.2) contengono un sito acido di Lewis, ad
esempio il carbonio carbonilico in DMF e acetone, ma non sono tuttavia in grado di
solvatare efficacemente glt anioni. Le proprieta accettrici, definite dal numero
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Tabella 6.2.1 Classificazione dei solventi pid comuni in base all’acidita.

Acidita Basicita Esempi
relativa relativa

Designazione Designazione

anfiprotico | neutro
| protogenico
| protofilico aF

'H,0, McOH, t-BuOH, PhOH
H,SO,, HCOOH, CH:COOH
NH,, CH;CONH,, HoNCH,CH,NH,

aprotico \dipolare protofilico +

|
|
|
|

accettore (AN) o accettivita dei solventi sono state comparate confrontando i valori
di spostamento chimico o degli spettri 31p NMR dei complessi EtaPO-SbCls nei
diversi solventi, attribuendo il valore arbitrario 100 all’addotto Et;PO-SbCls
disciolto in 1,2-dicloroetano ed il valore 0 all’esano (Volume II). I solventi non
polari € non donatori di legame idrogeno hanno i valori piu bassi di accettivita,
mentre i solventi protici (acidi carbossilici, acqua, alcoli) hanno i valori piu alti; ¢
anche sorprendente che benzene e tetraclorometano abbiano proprieta elettrofiliche
superiori all’etere etilico e al tetraidrofurano.

Un altro modo di classificare i solventi si basa sulle proprieta acide e/o basiche
secondo la definizione di Bronsted-Lowry. T solventi che possiedono caratteristiche
sia di acido che di base, ovvero sono autoionizzanti come I’acqua, sono definiti
anfiprotici, in contrasto con i solventi aprotici (idrocarburi, CCly). La classifica-
zione di Bronsted fu poi estesa fino ad otto classi di solventi; una classificazione
pill semplificata & riportata in Tabella 6.2.1, dove la maggiore o minore acidita e
basicita rispetto all’acqua sono indicate con i segni + e —, rispettivamente.

L’acqua ¢ il prototipo dei solventi anfiprotici; tutti gli altri solventi con
proprietd acide e basiche simili sono chiamati nmeutri. I solventi che sono acidi
pilt forti e basi piti deboli dell’acqua sono detti protogenici: quelli che sono basi
piti forti ed acidi piti deboli dell’acqua sono detti protofilici. Un solvente aprotico
dipolare & invece protofobico quando la sua basicita & inferiore a quella dell’acqua,
ad esempio cloroformio e diclorometano. Idrocarburi alifatici ed aromatici sono
aprotici apolari ed insieme a composti alogenati simmetricamente, quindi carenti di
momento di dipolo, sono definiti inerti.

Le forze di interazione intermolecolari determinano il ruolo del solvente come
mezzo per la conduzione della reazione organica ed hanno anche un aspetto pratico
importante nella separazione dei prodotti dalle miscele di reazione (vedi estrazione
con solventi), che & conseguita sfruttando le diverse proprieta chimiche e fisiche
dei reagenti e dei prodotti: peso molecolare, polarita, acidita, basicita, presenza di
gruppi funzionali capaci di formare legame idrogeno. Queste propri eta determinano
le solubilita relative delle diverse molecole in solventi tra loro immiscibili.
Generalmente, & possibile separare (estrarre) composti organici apolari o polari
con peso molecolare relativamente clevato con opportuni solventi organici da una
fase acquosa immiscibile che invece scioglie sali minerali ed organici e molecole
organiche polari a basso peso molecolare. La solubilita di composti organici in
solventi aprotici (etere, cloroformio, acetato di etile, esano) e protici (acqua 0
soluzioni acquose acide o basiche, in relazione al pKa e pKb) & riassunta in
Tabella 6.2.2.

Due solventi organici possono esserc miscibili o immiscibili, secondo le
caratteristiche molecolari; la miscibilita relativa di nove solventi organici rappre-
sentativi & riportata in Tabella 6.2.3.

| dipolare protofobico | — ]CH3CN, CH,COCH3;, CH3NO,, CHCl,
| inene = | = |CiHaa Celle CCly CICHCHCL

|DMF, DMSO, tetraidrofurano, diossano, piridina

I solventi

bella 6.2. ces e .
Tabella 6.2.2 Solubilita di classi di composti organici in solventi protici e aprotici

Solvente

CH:Cl,

- =
HCI diluito

NaHCO, diluito

Acqua

' completa ,

completa .| completa i

esano, benzene, Et,0, | Composti polari
EtOAc, CCly, CHCl;, ’ o

e

;NaOHTilﬁiTo_ =]

Composti organici solubili C |
omposti organici

. insolubili

n . . -' |

ol (non ionici) o apolari; Composti ionici

| p con elevato peso molecolare |a ammi 'dCI,

| 0-amminoacidi,
| Zuccheri

; omposFi jonici '(amminoacidi); [Com ti i;
b (;)rr;lgloist(lo(;_(l)n Sbljssg geso molecolare e due o pin gruppi'com;)oosstil;(?lzﬁm;
. SH, CO,H, NH,); |

_L]::to_H, e 5 2); AcOH, Me,CO, MeOH,I,con1 elevato peso
| —— — e ——————— e T T — m

\RNH,, ArNH,, R,NH, R;N, RCONR, r -
| a-amminoacidi ,
ﬂ jthNH,
o fE Tl vt suminans o s T acido ili
\RCO,H, RSOH, ArOH, ArSH, RCH=N-OH, —_!_ —e
‘0-amminoacidi, (RCO),NH, ArSO,NH,. ’ |

RCH,NO,, RCOCH
| RCH>NO,, >COR, RCOCH [
| acido solfanilico L 1

' RCONH,, RCONHR, |

|
|
|

R—'— AT e T
'RCO,H, RSO3H, RSO,H, acido picrico |RCH,NO,

L | ArSO,NH,,

'RCH=NOH

Tabella 6.2.3 Miscibilita di solventi organici.

1,2- Etanolo Acido

2-Butanone
Ty Acetato Etere

. Toluene
acetico di etile i

etilico metano

; . =
acet
e | l_completa | completa l completa

Anone
1o di etile | scarsa
ilico | scarsa
—c =t

! nulla

Orometang | nylla

410 | nulla

arzi
parziale | completa iioglpleta

—

J._completa _

=t
==l A0
e

? Elfzia_lti e 1.c_<)£1pleta | completa | completa
: T e e S

pleta

_|scarsa | completa icompleta :completa | com

|
| 3 |
scarsa | completa | completa I completa

| . ar T = | compl; | completa | completa
arsa compl I : -
yscarsa N pleta co_mp_let.a |completa | completa | completa | completa

[ nulla I .
joulla J_cohmp_letei _completa | completa | completa | completa |c0mpleta

|
|
i
|

completa

Alte L cE B

€ coppie di solventi immiscibili o poco miscibili sono le seguenti:
e CCly/2-amminoetanolo, formammide H,0; |
® DMF / cicloesano, etere di petrolio: ’
e DMSO/ cicloesano, etere di petrolio;
e Et;0/2-amminoetanolo:
e MeOH/ solfuro di carbonio, cicloesano, etere di petrolio;

e Etere di petrolio/alcol benzili ili
. : nzilico, anilin _dimeti . .
fossido, formammide, fenolo, acqua; » N V-dimetilformammide, dimetilsol-

e HyO/a zili ili
Sail . niltcrf(})l bfinalrco, am.hna, benzene, solfuro di carbonio cloroformio, cicloe
, metano, 3-metil-1-butanolo (alcol iso-amilico), tributilfosfato’ _




