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ORGANICO:
Che si riferisce a, o ha rapporto con, gli organismi viventi, animali o vegetali (in
guanto questi sono organizzati, dotati cioé di organi):

Regno o., il regno animale e vegetale insieme (contrapp. al regno inorganico o
minerale);

Sostanze o. (contrapposte alle sostanze inorganiche), le sostanze di cui sono
costituiti gli organismi viventi o che essi elaborano o producono, ma anche
guelle di origine sintetica aventi in comune con le prime la caratteristica di
contenere nella molecola atomi di carbonio;

Chimica o., originariamente, quella parte della chimica il cui oggetto di studio
era costituito dai composti presenti negli organismi, animali e vegetali (donde la
denominazione), e che in seguito é stata ridefinita come lo studio dei composti
del carbonio, sia quelli esistenti negli organismi, sia quelli ottenuti per sintesi;
pur essendo composti del carbonio, non sono considerati composti organici
’ossido di carbonio, il diossido di carbonio (o anidride carbonica) e derivati
(carbonati), e, in genere, i cianuri, i cianati e i tiocianati.



Le molecole organiche sono “piccole” e non possono essere
“osservate” direttamente. Occorre raccogliere indizi, per es.
Raggi X, proprieta spettroscopiche (interazione con lo spettro
elettromagnetico , luce)
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Metano, CH, Etano, C,Hg



e molecole organiche

Molecole che contengono atomi di C.
Eccezione: ossidi di carbonio e loro sali,
clanuri metallici

I1 C ¢ I'unico elemento 1n grado di legarsi
fortemente a se stesso e formare lunghe catene
o0 anelli e allo stesso tempo legarsi a elementi
non metallici: H, O, N e alogeni

Diversi milioni di composti, 98% del
composti noti



FIGURA 1.1 Posizione del
carbonio nella tavola perio- H
dica. Gli altri elementi che si

ritrovano comunemente nei n He
composti organici sono raffi- Be
gurati nel colore tipicamente Li
usato per rappresentarli.
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Na | Mg

K|Ca|Sc|Ti|V |[Cr|{Mn|Fe|[Co|Ni|[Cu|Zn|Ga|Ge|As | Se |Br|Kr
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ci occuperemo di elementi che
completano il guscio di valenzacon 2 o
max 8 elettroni

Eccezioni: S, P, Cl, Si:
hanno orbitali 3d liberi



Un po’ di «ricordi» della chimica generale....

Orbitali e configurazione elettronica

Un orbitale e una regione di spazio che puo
contenere due elettroni

Nella configurazione elettronica fondamentale di un
atomo sono occupati solo gli orbitali a minore energia



FIGURA 1.3 Rappresentazione 'Y
degli orbitali s, p e d. Gli orbitali s \ \ A
sono sferici, gli orbitali p hanno < ‘
una forma a manubrio, e quattro

dei cinque orbitali d hanno una \ ) )
forma a quadrifoglio. | differenti \ \
lobi degli orbitali p vengono

h \ \

spesso raffigurati per convenienza &
a forma di lacrima, ma la loro vera
forma rassomiglia piuttosto ad una Orbitale s Orbitale p Orbitale d Orbitale 2p

maniglia, come indicato nella rap-

presentazione generata al com-

putir diun orbitale P FIGURA 1.5 Forma degli or- : i
dell’idrogeno sulla destra. bitali 2p. Ciascuno deitre or- b

bitali a forma di manubrio ha
un nodo tra i due lobi. ‘

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

FIGURA 1.4 Livelli energetici

degli elettroni in un atomo. Il a0 FiEEs 3d H* H KX K K
primo guscio contiene un un solo o i 3p 4 A
orbitale 1s; il secondo guscio con- (capacito;—18;gletbroni) s AL
tiene un massimo di otto elettroni
s Sk i Scondogue 25 4 4 4
i : pacita — 8 elettroni) 2
di diciotto elettroni in un orbitale eapocipy kO 2 *
3s, tre orbitali 3p e cinque orbitali
3d, e cosivia. | due elettroni in Primo guscio
ciascun orbitale sono rappresen- (capacita — 2 elettroni) ls +-

tati da frecce in su e in gid, T.
Anche se non viene mostrato, il
livello energetico dell’orbitale 4s
cadetrail 3pedil 3d.

Ogni guscio pud contenere massimo 2n? elettroni

n= numero del guscio




Un po’ di «ricordi» della chimica generale....

Orbitali e configurazione elettronica

 In accordo con il modello di Lewis, gli atomi si
legano in modo tale che ciascun atomo coinvolto nel
legame acquisti una configurazione elettronica del
guscio di valenza uguale a quella dei gas nobili.

« Atomi che perdono elettroni per ottenere un guscio
di valenza completo diventano cationi e formano
legami ionici



Perche esistono le molecole? Ci deve essere un vantaggio energetico
rispetto alla condizione di atomo isolato

0@

1s 1s molecola di Hy

2H. —> H,

Due atomi di idrogeno == —— ~ —f—

Rilasciati quando si forma il legame

Energia

436 kJ/mol {

Assorbiti quando si scinde il legame

Molecola di Hy — S A

FIGURA 1.8 Livelli energetici
degli atomi di H e della molecola
H,. Dato che la molecola H, & pi
bassa in energia dei due atomi di H
per 436 kJ/mol (104 kcal/mol), una
energia pari a 436 kJ/mol viene ri-
lasciata quando si forma il legame
H-H. Per contro, si dovrebbero
fornire 436 kJ/mol alla molecola H,
per scindere il legame H-H.




Tabella1.3 Configurazione elettronica dello stato fondamentale degli elementi 1-18

Primo Periodo® Secondo Periodo Terzo Periodo

H 1 14 Li 3 [He] 24 Na 11 [Ne] 3s'

He 2 1s° Be 4 [He] 2s5* Mg 12 [Ne] 3s°
B 5 [He] 2s*2p' Al 13 [Ne] 3s5°3p'
C 6 [He] 2s°2p° Si 14 [Ne] 3s°3p°
N 7 [He] 2s°2p° P 15 [Ne] 3s'3p°
(8] 8 [He]| 2s°2p' S 16 [Ne] 353"
F 9 [He] 25°2p Cl 17 [Ne] 3s3p"
Ne 10 [He] 25° Ep Ar 18 [Ne] 353"

*Gli elementi sono indicati con il loro simbolo, numero atomico e configurazione elettronica semplificata del-
lo stato fondamentale.

Gli atomi si legano tra loro in modo da acquisire una configurazione
elettronica del guscio elettronico esterno uguale a quella del gas nobile piu
simile come configurazione elettronica.

I1 C ¢ ’'unico elemento in grado di legarsi fortemente a se stesso €
formare lunghe catene o anelli e allo stesso tempo legarsi a elementi
non metallici: H, O, N e alogeni. Perche?



Configurazione elettronica fondamentale (a piu bassa energia) degli atomi
I gusci di valenza contengono gli elettroni piu esterni, a piu alta energia e che formano i legami

1s 2s 2px 2py 2pz 3s 3px 3py 3pz
H 1 1
M He |2 2
Li 3 2 1
Be | 4 2 2
B 5 2 2 1
@ 6 2 2 1 1
N 7 2 2 1 1 1
o] 8 2 2 2 1 1
F 9 2 2 2 2 1
—> Ne | 10 2 2 2 2 2
Na | 11 2 2 2 2 2 1
Mg | 12 2 2 2 2 2 2
Al 13 2 2 2 2 2 2 1
Si 14 2 2 2 2 2 2 1 1
P 15 2 2 2 2 2 2 1 1 1
S 16 2 2 2 2 2 2 2 1 1
cl 17 2 2 2 2 2 2 2 2 1
—| Ar | 18 2 2 2 2 2 2 2 2 2




Perché due atomi si legano attraverso legami e la
condivisione di elettroni? Che vantaggio ne
consegue?


https://www.youtube.com/watch?v=09Vx5VHiMHA

Tabella 1.5 Valori di elettronegativita di alcuni atomi (scala di Pauling)

H

1A 2A 2.1 TA
Li | Be F
1.0 | 1.5 4.0
Na | Mg 8B Cl
09|12 4B 5B 7B ——— 1B 2B 3.0
K | Ca Ti V Mn| Fe | Co | Ni | Cu | Zn Br
08 [ 1.0 15| 16 151818 18|19 16 1.8 2.8
Rb | Sr Zr | Nb Tc | Ru | Rh | Pd | Ag | Cd Sn |
08 | 1.0 14 | 1.6 1922122221917 1.8 2.5
Cs | Ba Hf | Ta Re | Os | Ir | Pt | Au | Hg Ph At
0.7 | 09 13|15 1922122222419 1.8 22

[ <10 Cd15-19 [J25-29

CJ1o-14 [ J20-24 [130-40




FIGURA 5.1 Elettronegativita di

H F
alcuni comuni elementi. 21 Ol40
e : : C 1B [B5\
L’elettronegat1v1ta € una misura B 2B0 2.5 (0% ‘ Cl
5 o = _ e .
della forza di attrazione di un Li|16 B ------- e P |80
2 - 1.0 et

atomo per gli elettroni che esso ™ Al| 1 g2 BBy

.. B . . Na g 15 2.8
condivide in un legame chimico 0.9 12 e

Cal\" 7

con un altro atomo = L0 2.5

FIGURA 2.1 Il passaggio dal

legame covalente al legame ionico —

¢ il risultato di una distribuzione

elettronica non simmetrica. Il

simbolo & (lettera greca delta mi- —~ 3t - p e

nuscola) indica una carica parziale, XX XYY Xt Y:

sia positiva (6") per gli atomi

poveri di elettroni sia negativa (5 ) Legame covalente Legame covalente Legame ionico

per gli atomi ricchi di elettroni. simmetrico polare

. + -
Il carbonio ha H-H H-ClI  Na* Cl
elettronegativita (2.5
gauvita (2.9) - \pN = g 09 21

inferiore rispetto a N,
O e alogeni, ma
superiore all’H

05+19
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FIGURA 1.9 Grafico dell’energia
contro la distanza internucleare
per due atomi di idrogeno. La di-
stanza tra i nuclei al punto di
minima energia € la lunghezza di
legame.

10°10m

10712 m

)

molecola di Hy

Bond
H--H

Energia

Length Energy

74 pm 436 kJ/mol)
0.74 A
_.

HH (troppo vicini)

H ------H (troppo lontani)

Lunghezza di legame

74 pm

Distanza internucleare

>



Mappe di potenziale elettrostatico:
Rosso: ricco di elettroni  &-
Blu: povero di elettroni &+

Legami polari

(a)

_ ,—Eccesso di elettroni (ca.0.2) r’f' - (‘lA
| (|" | ¥ i|‘ ' Cloro: EN = 3.0
a5 -Difetto di elettroni (ca. 0.2 | e ‘ Carbonio: EN =25
”,7" \H {f ?“ I‘II/ | Differenza 0.5
H Clorometano (p = 1.87 D) N Clorometano
R0ss0 6-
Blu o+
Conseguenza della | @ftentolia
- . . elettronegativita (2.5)
condivisione inferiore rispetto a N,
diseguale degli 16 ellgggnl, bt

superiore all’H

elettroni



e molecole organiche vanno
pensate a colori!!!

Le loro proprieta dipendono prevalentemente
dalla presenza di legami polari

| ' Cloro: EN = 3.0

‘o
| /,, \ ‘ ‘. "" ] .l“ s ]'. ! ‘3_'—'
) H / H (_(»«.1‘:1 ) KN :
i & | H Differenza = 0.5

p T T Clorometano



La polarita dei legami influisce sulla loro
reattivita: per esempio reattivita acida

H-F oK, 3.4 i F
H-O-H  pK,15.74 | el
H-N-H  pK, 38 ST
0
i
H-C-H  pK,50



Come la geometria della molecola
Influisce sulla sua polarita:

Molecole polari:

-possiedono legami polari
-il baricentro delle parziali cariche negative non coincide con il baricentro

delle parziali cariche positive (i.e. i vettori somma non si annullano)-

H Complessivo SN
‘ T\ / T , https://www.youtube.com/
% /Hﬁj'j‘\} watch?v=4ykSzY|_4vl
i 7/H Complessivo
‘Acqua, Hy0 (n=1.85D) Ammoniaca, NH; (u= 1.47 D)
. 1 = momento dipolare
i )i |
H;]C\H 01;1/(; S HI'ZC\H D= Debay

Metano Tetraclorometano Etano
(np=0D) (p=0D) (r=0D)



Rappresentazione delle molecole organiche:
come sistemiamo gli elettroni di valenza?
» Doppietti di legame

» Doppietti spaiati

Determinare il numero degli elettroni di valenza della molecola
0 dello ione

Determinare la disposizione degli atomi
Sistemare gli elettroni residui in coppie in modo che ciascun
atomo abbia un guscio di valenza completo (legami o doppietti

solitari/spaiati)

» Inserire dove necessario legami multipli



Rappresentazione degli elettroni di valenza: strutture di Lewis

*Ce+ 4H —> HCH 3H: + ‘N — H:N:H
H
Metano (CHy) Ammoniaca (NHjy)
2H + :0: —> H:Q: L H
H 3H- + ‘:C- + ‘0Ot + H-—— H:C:0:
Acqua (Hy0) HE

Metanolo (CH30H)

TABELLA 1.2 Strutture di Lewis e Kekulé di alcune molecole semplici

Struttura Struttura Struttura Struttura
Nome di Lewis di Kekulé Nome di Lewis di Kekulé
o H
Acqua H:0:H H—O0—H H |
(H,0) Metano H:C:H HE= GEE
H (CH,) H |
H | H
Ammoniaca H:N:H H—N—H H
(NHj,) H |
Metanolo H:C:0:H H—C=—0—H
(CH,OH) H I|{




E gli ioni molecolari?

| H
H__ J,f’C\{ y - | +
AN H—N—H
H H I
H
lone acetato lone ammonio

Formano il sale: acetato di ammonio



- H 1 1

Carica formale 1> ;
Li 3 2 1
Be 4 2 2
B 5 2 2 1
C 6 2 2 1 1
N 7 2 2 N 1 1 1
(@] 8 2 2 2 1 1
F 9 2 2 2 2 1
Ne 10 2 2 \ 2 2

Ione ammonio

Elettroni di valenza nell’atomo neutro non legato: 5
meno il numero totale di elettroni non condivisi (cioé di non legame o solitari): 0
e la meta degli elettroni condivisi: 8/2=4

CF=e.v.—(bonds + dots) =5—-4 =+1 e.v.= elettroni di valenza



N 5 elettroni nel guscio di valenza

Coppia solitaria
l'\/
| H
)\ 4
. \‘n . H—MN—H
' H I
H
Ammoniaca .
Ione ammonio
Neutra
3 e"vengono

condivisi con gli H
2 e rimangono spaiati

H 1 1

He 2 2

Li 3 2 1

Be 4 2 2

B 5 2 2 1

C 6 2 2 1 1

N 7 2 2 1 1 1
o 8 2 2 2 1 1
F 9 2 2 2 2 1
Ne 10 2 2 2 2 2




O 6 elettroni nel guscio di valenza

wlo|[ala|w|[s|w]|w|~=

zl=|o|4|o|=|e|s|m =

] L= r ] = e o [ -
1 (] 5] 1 5] o | -

o (] 5] - - -
wlw|=]=]~

[V PSR S

S5

1,0*

HO:
H,0: Carica formale “su O
Neutra Il doppietto di legame
2 e7vengono che era condiviso con un

condivisi con gli H H si sposta nel guscio di
4 e" rimangono spaiati valenza dell’O




H 1 1
He 2 2
. Li |3 2 1
Carica formale: S EE
B 5 2 2 1
C 6 2 2 1 1
N 7 2 2 1 1 1
(0] 8 2 2 2 1 1
F 9 2 2 2 2 1
Ne 10 2 2 2 2 2
TABELLA 2.2 Cariche formali su atomi di carbonio, azoto e ossigeno
Atomo C N 0
Struttura —C— —C— —C— —N— —N— —N— —O0— —O0— —O¢
| I | | |
Numero 3 4 3 4 3 2 3 2 1
di legami
Coppie 0 0 1 0 1 2 1 2 3
elettroniche
non condivise
Carica +1 0 ] 1 0 1 +1 0 ]
formale

CF=-e.v. — (bonds + dots)


https://www.google.it/imgres?imgurl=https://sc01.alicdn.com/kf/HTB1LHICKFXXXXa1XpXXq6xXFXXXL/220202855/HTB1LHICKFXXXXa1XpXXq6xXFXXXL.jpg&imgrefurl=https://italian.alibaba.com/product-detail/nitromethane-nitromethane-fuel-nitromethane-sale-60392818595.html&docid=2pi_yXyp34zHdM&tbnid=NpUo-7EJ3qBwxM:&vet=10ahUKEwiPjJz-qeLdAhWXHsAKHfVCBsEQMwg2KAcwBw..i&w=1000&h=1000&itg=1&hl=it&bih=579&biw=1280&q=nitrometano&ved=0ahUKEwiPjJz-qeLdAhWXHsAKHfVCBsEQMwg2KAcwBw&iact=mrc&uact=8
https://www.google.it/imgres?imgurl=http://www.hobbyjess.es/Files/121242/Img/19/NITROLUX-zoom.jpg&imgrefurl=http://www.hobbyjess.es/combustible-nitrolux-16-nitrometano-2-litros-envase-nuevo-c2x20314667&docid=dAwyxmT3_zjcBM&tbnid=HLzNwOAZx9z3uM:&vet=10ahUKEwiPjJz-qeLdAhWXHsAKHfVCBsEQMwg3KAgwCA..i&w=700&h=700&hl=it&bih=579&biw=1280&q=nitrometano&ved=0ahUKEwiPjJz-qeLdAhWXHsAKHfVCBsEQMwg3KAgwCA&iact=mrc&uact=8
https://www.google.it/imgres?imgurl=http://www.cellshop.com/v2/296516-large_default/combustivel-automodelo-byron-race-gen2---25--nitrometano---race-2500---946-ml.jpg&imgrefurl=http://www.cellshop.com/v2/es/automodelos-acess-rios/935470-combustivel-automodelo-byron-race-gen2---25--nitrometano---race-2500---946-ml.html&docid=zjrh3XjQUHgGTM&tbnid=XxU5EjN4AlNWLM:&vet=10ahUKEwiPjJz-qeLdAhWXHsAKHfVCBsEQMwg4KAkwCQ..i&w=458&h=458&hl=it&bih=579&biw=1280&q=nitrometano&ved=0ahUKEwiPjJz-qeLdAhWXHsAKHfVCBsEQMwg4KAkwCQ&iact=mrc&uact=8
https://www.google.it/imgres?imgurl=https://sc02.alicdn.com/kf/HTB161FeOVXXXXaUXXXXq6xXFXXX4/RC-Nitromethane-99-9-nitrofuel-booster.jpg_350x350.jpg&imgrefurl=https://italian.alibaba.com/product-detail/rc-nitromethane-99-9-nitrofuel-booster-60579054182.html&docid=mgDgN6PRRaKdRM&tbnid=-Xgi4RXNk3pcLM:&vet=10ahUKEwiPjJz-qeLdAhWXHsAKHfVCBsEQMwg9KA4wDg..i&w=315&h=350&hl=it&bih=579&biw=1280&q=nitrometano&ved=0ahUKEwiPjJz-qeLdAhWXHsAKHfVCBsEQMwg9KA4wDg&iact=mrc&uact=8

Rappresentazione e scrittura delle
molecole organiche: esempio ETANO

Formula strutturale molecolare

Formula molecolare
C,H; i

—

Struttura condensata

CH, — CH,



Scrittura a scheletro

* Minima informazione ma non
ambigua
e | carboni non sono mostrati, si
assume che siano
all’intersezione di due o piu
linee e al termine di ogni linea
Gl 1drogeni non sono mostrati
 Tutt1 gli atomi diversi da C e
H sono mostrati
CH,CH,CH,CH,CH; CHy—C—CH
CH;
NN



Angoli di legame e geometria molecolare






Angoli di legame e geometria molecolare

Con quale geometria il C forma i legami ?

1s 2s 2px 2py 2pz

© © ~ o o i w N -
N N N N N N N N N -
[N} (N} N [N} (N} N N -

N (N} N - [ -

[N} (N} - - =

N - o [

P
D
[N
o




Angoli di legame e geometria molecolare

| doppietti elettronici si sistemano nello spazio in
maniera da minimizzare gli effetti repulsivi

s . . Legami nel piano
F'GURA, 1.6 L'atomo di carbonio Legame che arretra  della pagina
tetraedrico secondo van’t Hoff. Le nella pagina

linee continue giacciono nel piano

della pagina, la linea a cuneo
pieno esce dal piano della pagina,
e la linea tratteggiata va all’in-
terno della pagina.

Legame che esce
dalla pagina

Tetraedro
regolare Atomo di carbonio
tetraedrico

FiIGURA 1.11 Ang u]n di

Struttura del metano che mostra legame ‘ (D

gli angoli di legame di 109.5°. 109.5°

\ \H / “H - %)
<
;‘ I )

Valence Shell Electron Pair Repulsion



| doppietti
elettronici si
sistemano nello
spazio in maniera
da minimizzare gli
effetti repulsivi

, Coppia solitaria

= \/

/\ ’
b VQ)

Ammoniaca

Coppie solitarie

104 5o ' f Acqua
|

\)



Geometria trigonale planare

Alchene

B 217 /H\
C ! C 116.6°
107.6 pm/ K133 pm->|\ /
H H




Geometria lineare

—C=C—

Alchino

0

106 pm {1801
B—0L=0{—8
pe—




ORBITALI IBRIDI

Come si sovrappongono gli orbitali nella
formazione dei legami chimici?

https://www.youtube.com/watch?v=ty
sMdDp5HeU



FIGURA 1.3 Rappresentazione

degli orbitali s, p e d. Gli orbitali s ™
sono sferici, gli orbitali p hanno

una forma a manubrio, e quattro

dei cinque orbitali d hanno una

forma a quadrifoglio. | differenti \

lobi degli orbitali p vengono .

spesso raffigurati per convenienza
a forma di lacrima, ma la loro vera
forma rassomiglia piuttosto ad una
maniglia, come indicato nella rap-
presentazione generata al com-

puter di un orbitale 2p
dell’idrogeno sulla destra.

Orbitale s

Pero la geometria
dei legami di
metano, ammoniaca
ed acqua non e
compatibile con la
geometria degli
orbitali che abbiamo
studiato!

Y
N
A\
‘i
\ \
Q
Orbitale p Orbitale d

Orbitale 2p

FIGURA 1.*orma degli or- o
bitali 2p. Ciascuno dei tre or- K 1
bitali a forma di manubrio ha

un nodo tra i due lobi.

J N,

7 S i‘ =
y S
|
Orbitale 2p, Orbitale 2p, Orbitale 2p. Orbitali 2p
Angolo di
legame H
109.5° ‘
‘ Qg%
LH=" "\ <H

H




Per spiegare come gli orbitali di atomi diversi riescono a sovrapporsi e formare
legami occorre ricorrere alla teoria degli orbitali ibridi

https://www.youtube.com/watch?v=tysMdDp5HeU

FIGURA 1.10 2py
Quattro orbitali ibridi sp3 (verde), | |

orientati verso gli angoli di un te- >
traedro regolare, sono formati per \ <]

combinazione di ‘
un orbitale atomico s (rosso) —— —— /

e tre orbitali atomici p (blu). \ / y
Gli ibridi sp3 sono asimmetrici //\
rispetto al nucleo, conferendo | / Ibridizzazione \
loro una direzionalita e consenten- | z

dogli di formare legami pil forti

-@

quando si legano ad altri atomi. B Quattro orbitali
" sp3 tetraedrici
e

- > =l | — ." —— ops e — -‘ Orbitale sp3
2p.

FiIGURA 1.11 ‘ Angolo di

Struttura del metano che mostra ‘ legaiie ; " ()

gli angoli di legame di 109.5°. : 109.5 ‘

\\ w/\ I \V&—Q

H -«


https://www.youtube.com/watch?v=tysMdDp5HeU

C con 4 orbitali 1bridi sp3

FIGURA 1.12 Struttura dell’e-
tano. Il legame carbonio-carbonio

_d
>

viene formato per sovrapposizione " C (6} S (@ (3,
o di due orbitali ibridi sp3. (Per
chiarezza, i lobi pit piccoli degli
orbitali ibridi sp3 non vengono
mostrati).
Carbonio sp* Carbonio sp* Legame o sp’-sp®

\1()()( }”
C———C
H//'i'] \
H H

Metano ed etano sono ALCANI: molecole organiche che
contengono solo C e H legati tramite legami singoli



FIGURA 1.18 I|bridizzazione del- Coppia solitaria
’azoto nell’lammoniaca. L’atomo di

azoto é ibridizzato sp3, dando >\‘ N Con 4 Orbitali ibridi Sp3
N~ H

angoli di legame H-N-H di 107.3°.

H

H
107.3°

Ammoniaca

FIGURA 1.19 Struttura dell’ac- Coppie solitarie
qua. L’atomo di ossigeno & ibridiz- E
zato sp3 e possiede due coppie .
elettroniche solitarie. L’angolo di

95.8 pm ¢

legame H-0-H é di 104.5°.

O con 4 orbitali ibridi sp3 148

D
g
TR

3

\ 112° /




| legami multipli e la geometria delle molecole

Alchene Alchino Arene
(anello aromatico)



Alcheni

yrbitali p
FIGURA 1.14 Sovrapposizione v |
orbitalica di due atomi di carbonio . N
ibridizzati sp? a formare un doppio (*=
legame carbonio-carbonio. Una \ . < .
parte del doppio legame deriva \_ R <

dalla sovrapposizione o (testa-

testa) degli orbitali sp? (rosso), e s %
Ualtra parte deriva dalla sovrappo- . !
sizione 7 (laterale) degli orbitali p \ A\

non ibridizzati (blu). Il legame =

ha regioni di densita elettronica su orbitali sp*

ciascun lato di una linea tracciata

tra i nuclei. Carbonio sp? Carbonio sp? Doppio legame carbonio-carbonio

legame o

C con 3 orbitali ibridi sp2 e 1 orbitale p «puro»

FIGURA 1.15 Struttura
dell’etilene.

H
\ 121.7° / }6.60 (‘

107.6 Dny 133 pm—rl\ /




FIGURA 1.13 Un carbonio ibridiz-

zato sp?. | tre orbitali ibridi sp?
equivalenti (verde) giacciono in un
piano ad un angolo di 120° 'uno
rispetto all’altro, ed un singolo or-

bitale p non ibridizzato (blu) & per-

pendicolare al piano sp2.

C con 3 orbitali ibridi sp2 e 1 orbitale p «puro»

£ e

Vista laterale

sp

ey <

Vista dall'alto



Alchini

legame 7

orbitale sp

' /orbitale P

orbitale
" orbitale sp

legame o

orbitali sp
legame 7

~

FIGURA 1.17 Struttura del- Triplo legame carbonio-carbonio

"acetilene. | due atomi di car-

bonio ibridizzati sp sono uniti 180°
da un legame o sp-sp e da 106 pm |~ )
due legami  p-p. H—C=C—H
fe—i
FiGuRrA 8.1 Struttura dell’aceti- Legame m

C con 2 orbitali
Ibridi sp e 2
orbitali p «puri»




FIGURA 1.16 Un atomo di carbo-

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

C con 2 orbitali
ibridisp e 2
orbitali p «puri»

\
_____\___

\

1

Ibrido sp

Alchini

180”
\1)
‘@ /\

Un altro ibrido sp

N
\\/ D _
7)_/ \ \sp
A

I



Lunghezza dei legami

Length
(pm)
sp3-H 110 sp3-sp? 154 Benzene
sp>—H 109 sp3-sp? 150 Alchene
sp—H 108 sp?—sp? 147 Alchino

C-H (pm) C-C

sp3-sp 146
sp?-sp 143
sp—sp 137

All’aumentare del carattere s degli orbitali
diminuisce la lunghezza dei legami


http://en.wikipedia.org/wiki/Benzene
http://en.wikipedia.org/wiki/Alkene
http://en.wikipedia.org/wiki/Alkyne

A volte una struttura di Lewis non basta:
strutture di risonanza




RISONANZA

* V1sono molecole le cui proprieta non sono
ben spiegate da una singola struttura di
Lewis che tenga conto cioé€ delle proprieta
osservate (contenuto energetico, lunghezza
de1 legami, comportamento chimico, etc.)

 S1 ¢ allora costrett1 a sostituire a una singola
formula un insieme di formule di Lewis.



Esempio: ione formiato

Simultaneamente due elettroni del
legame ® C=0 si spostano sull’ossigeno
in alto diventando un lone pair

e ae
L0 Q- b -
HCO,~ P e L7
2 H—C <> H—C = H—C.
N -.@ *. \\ e 1/
F,Q, . Q: O 2~
* nessuna struttura descrive ordine di legame 1/2

accuratamente lo 1one fornuato
* la specie reale & una media delle due

La freccia ricurva rossa indica che un lone
pair si muove dall”ossigeno in basso per freccia unica a doppia punta
diventare parte del doppio legame C=0

gli elettroni sono delocalizzati



Cos’¢ un 1brido di risonanza?
E’ la struttura reale della molecola

 E un ibrido delle forme di risonanza, e la
struttura reale ¢ chiamata ibrido di risonanza.

» L’1ibrido di risonanza ¢ piu stabile di ogni
singola forma di risonanza individuale.



Perche?

* E importante riconoscere la risonanza
all’interno delle molecole e 10on1 perché:
— Le strutture di risonanza c1 informano sulla

distribuzione degli elettroni o cariche
all’interno della molecola.

— Conoscere la distribuzione elettronica 1n una
molecola consente di identificare 1 sit1 reattivi
della molecola o dello 10ne.



Le forme di risonanza o forme contributive
st differenziano solo per la posizione degli
elettroni.

Solo gli elettron1 (lone pairs o ) possono
MuoVers.

I nucle1 e gli angol1 di legame restano gli
stess.

La risonanza genera una delocalizzazione di
carica elettrica.



Riassumendo:
Regole per scrivere le strutture di
risonanza

Stesso numero di elettroni di valenza

Cambia solo la distribuzione degli elettroni
di valenza

| nuclei non vanno spostati

Devono essere rispettati I numeri massimi
di elettroni nel guscio di valenza (2, 8)



Esempio: ione nitrato

* Possiamo immaginare che gl elettroni s1
muovano in coppia per convertire una
forma di risonanza in un’altra.

l.-':(|:|}: :(‘?i_ (lj_
_L NI Y _aNy N

— Il movimento di due elettron1 viene indicato
con frecce ricurve a doppia punta.




Strutture contributive

Tutte le strutture contributive devono essere
corrette strutture di Lewis.

Tutte le strutture contributive devono avere
1l medesimo numero di elettroni condivisi e
non condivisi, solo diversamente distribuiti.
Gli atomi occupano lo stesso posto n
entrambe le forme.

Le forme di risonanza individuali sono
immaginarie.



Risonanza in legami polari

» Per evidenziare la polarita di taluni legami
polari, € consentita la separazione delle
cariche, anche se lascia uno de1 due atomi
senza ottetto.

N\ 8+ N & N+ o
C=0: < C—0O:
Y, - i

— La carica negativa deve stare sull’atomo piu
elettronegativo, la carica positiva sull’atomo
meno elettronegativo.



> e

Contributo/importanza delle
diverse strutture di risonanza:
priorita

Gusci di valenza riempiti
Massimo numero di legami covalenti

Assenza di separazione di carica

Carica negativa sull’atomo piu
elettronegativo



'IIH-.C;-

L {jj?
E[—IS—g—C[—h — EHa—é—EHa

Contributo maggiore: Contributo minore:
NESSUNA SEPArazione S€PArazlone
di canche opposte di carnche opposte
ss— . +
:0: 1 I':i-D-' 5 :0:
| , I - . |
A U o
cH;” ~cH,  CH,” “CH,  CH,” " “CH,
(a) (b) (c)
Contributo Contributo Non dovrebbe

MINore maggiore esSere scritta



L

CH3—9;-'T“—H — EH?_—Q—(lj—[—I

H H
Contributo maggiore: sia I'atomo Contributo minore:
di carbonio s1a I'atomo di ossigeno I'atomo di carbonio ha solo se1
hanno gusa di valenza complen elettrom nel suo guscio di valenza

+p, syt
C[—IS—Q=(|3—I—I — EHE—Q—(lj—H
H H

Contnbuto magmore: Contnbuto minore:
otto legam covalent sette legami covalent



> e

Contributo/importanza delle
diverse strutture di risonanza:
priorita

Gusci di valenza riempiti
Massimo numero di legami covalenti

Assenza di separazione di carica

Carica negativa sull’atomo piu
elettronegativo



