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Configurazione elettronica fondamentale
degli elementi da n. atomico 1 a 18

Primo Periodo™* Secondo Periodo Terzo Periodo
H 1 1§ Li 3 [He] 25 Na 11 [Ne] 35 51
He_2 I ___ Be_ 4 [He]2¢ Mg 12 [Nel3¢ _ __ & _
B 5 [He] 25°24' Al 13 [Ne] 35°3¢' ¢
C 6 [Hel222' Si 14 [Nel3s8p2 & p°
N7 g P 15 (Nel3d@p #
078 2@y S 16 Nel3dp 2
F 9 [Hel2%2p  Cl 17 [Nel3s3p &£ p
Ne 10 TR 2@ T A I8 Nel3dp T R

Rappresentazione a punti di Lewis
della configurazione elettronica
esterna degli elementi

solo elettroni del
guscio esterno!!!
(elettroni in orbitali s e p esterni)
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Gli elementi stabili sono quelli che
possiedono una configurazione elettronica
esterna costituita da 8 elettroni ( 2 nel caso
dell’elio). Gli atomi che non possiedono tale

configurazione cercano di ottenerla formando
legami con altri atomi:

regola dell’ottetto

Name of Atomic
Atom element number 1s 2s 2p, 2p, 2p, 3s
H Hydrogen 1 i
He Helium 2 T
Li Lithium 3 [
Be Beryllium 4 [
B Boron 3 Tl 1 T
C Carbon 6 Tl Tl T T
N Nitrogen 7 I T I T T
o) Oxygen 8 2 i T I
F Fluorine 9 T Tl T T T
Ne Neon 10 N, Tl Tl Tl Tl
Na Sodium 1 [ T i (10 1

Numero di ossidazione di un elemento:

E’ il numero di elettroni che un atomo di quell’elemento
tendeacedereo ad acquistarein modo completo o parziale
per raggiungere la configurazione dell’ottetto o altre
configurazioni elettroniche esterne anch’esse stabili, ma
meno di quella dell’ottetto



Tendenza al completamento
dell’ottetto mediante la formazione di:

legami 1onici: trasferimento
netto di elettroni tra atomi

legami covalenti omopolari, polari e
dativi: compartecipazione di
elettroni ospitati in orbitall
molecolari
Questa tendenza puo essere prevista
sulla base di valori di elettronegativita

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

H

1A 2A 2.1 3A 4A S5A 6A 7A
Li | Be B|C|N|O|F
10|15 20(125(30(35/|40
Na | Mg SB Al|Si| P | S |cCl
09|(12|3B 4B 5B 6B 7B ——"—— 1B 2B | 15|18 |21 |25 |30

K |Ca|Sc|Ti |V |Cr|Mn|Fe|Co|Ni |Cu|[Zn|Ga|Ge]|As | Se | Br
08 (10|13 |15]|16|16]|15 (1818|1819 |16]|16|1.8]20]|24 |28

Rb| St | Y | Zr |Nb |{Mo|Tc [Ru |Rh [ Pd [Ag | Cd| In [ Sn [ Sb | Te | I
08110 |12 |14 (16(18]19(22(22]22|19 (17|17 |18(19]21]25

Cs |Ba|La|Hf [Ta| W [Re|Os | Ir | Pt |Au|Hg| TI | Pb | Bi [ Po | At
01099 1.1 | 1.3 (15 (17|19 [22 2222|2419 |18]|18]19 20|22

<10 [C]15-19 []25-29
CJ10-14 []20-24 []30-40




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

H
1A 2A 2.1 3A 4A 5A 6A TA
Li | Be B|C|[N]|]O|E
1.0 | 1.5 2012513035140
Na | Mg 8B Al | Si | P S [l
09|12 [3B 4B 5B 6B 7B ——*—— 1B 2B | 15|18 [ 21|25 |30
K|Ca|[Sc|Ti|V |[Cr|Mn|Fe|Co|[Ni|[Cu|Zn|[Ga|Ge]| As | Se | Br
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Cs |Ba|La|Hf | Ta| W |[Re[Os| Ir | Pt | Au| Hg| Tl | Pb | Bi | Po | At
07109 | 1.1 |13 (15(17]|19(22(22]22(24(19|18|18[19]20]22
<10 CJ15-19 []25-29
[ J10-14 []20-24 []30-40
1A A 1B 1IB A | IVA | VA VIA | VIIA
H
2.1 >
Li Be B & N @) F g
1.0 | 1.5 20 | 25 | 3.0 | 35 | 40 o
Q
Na | Mg Al Si P S Cl g
09 | 1.2 =3 L8 [ 2.0 | 25 | 3.0 §
K Ca Br ]
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legami covalenti omopolari:
AEletr<05  s7q 918 —sTeTs
(ee) Y (ee)

(e0)

legami covalenti polari:

o0— o+
0.5 < AEletr.< 1.9 @('Cfi@ ‘H @('Cj'i@H
(o®) (o®)
legami ionici.
1.9<AEletr. K¢ LBt —:K tBre

Tabella 1.7 Valori medi di momento dipolare di legame
per una serie di legami covalenti

Dipolo Dipolo Dipolo
di legame di legame di legame
Legame (D) Legame (D) Legame (D)
— —  —
H—C 0.3 C—F 1.4 C—0 0.7
H—N 1.5 C—l 1.5 =0 o
H—0O 15 C—Br 1.4 C—N o
H—S5 0.7 C—I [ C=N G
Differenza di

Legame elettronegativita Tipo di interazione

(a) ©=—H 35—-21=14 Covalente polare

(b) N—H 30-21=09 Covalente polare

(c) K—Br 28 —0.8=2.0 Formazione di ioni

(d) C—Mg BB R SR, Covalente polare




Dipolo di legame

In un legame polare sui due atomi e
localizzata una carica elettrica parziale
di segho opposto

momento di dipolo (D)=m=qgxd

(q) : quantita di carica sugli atomi
(d) : distanza tra le due cariche

+—>
® ©

E’ schematizzato per mezzo di una freccia diretta
dalla carica positiva verso quella negativa

Table 1.4 The Dipole Moments of Some Commonly Encountered Bonds

Bond Dipole moment (D) Bond Dipole moment (D)
H—C 0.4 C—C 0

H—N 1.3 C—N 0.2

H—O 125 cC—0 0.7

H—F I/ C—F 1.6

H—CI 1.1 Cc—Cl 1.5

H—Br 0.8 C—Br 1.4

H—1 0.4 C—ll 1L




Momento dipolare
molecolare

E’ il risultatto della somma vettoriale dei
singoli dipoli locali presenti nella molecola.
In alcuni casi, per motivi di simmetria, |l
momento di dipolo molecolare puo essere
nullo anche in presenza di forti dipoli di
legame.

Cl

|

Cl‘ff"c\ e
he

carbon tetrachloride
u=0D

0=C=0
carbon dioxide
u=0D

i \ A A

B - — N

e HHH rr”H e , ‘IH
H ~T :H:-"r’"’,r
N\ 4 ‘~\ N\
H H
chloromethane water ammonia

L=1.87D i=1.85D u=1.47D



Conoscenza della struttura di
una molecola

[ Formula bruta

Conoscenza del tipo e del numero di
atomi che costituisce la singola
molecola

< CH4 p.e. molecoladi metano

Connettivita atomica

Conoscenza dell’ordine con il quale gli
atomi sono legati gli uni agli altri
\ H
|
H—C—H H—H—C—H—H

Costituzione

Stereochimica

Conoscenza della geometria N\ 100.5°
dettagliata con la quale gli |
atomi sono disposti nello o

-l
. -
spazio Jlﬂ@.ﬁ“



Strutture di Lewis

1. Rispettando la connettivita gia nota affiancare tra
loro gli atomi che costituiscono la molecola,
rappresentandoli con il simbolismo a punti di
Lewis;

2. ogni coppia di elettroni condivisa fra due atomi
verrarappresentata da una linea tra gli atomi
mentre ogni coppia di elettroni non condivisa
verrarappresentata con una coppia di punti

0 0 0 20
H:G:OH NG HCH OG0 NN
ﬁ ﬁ -:IZI: tl:l;
H—C-0-H H-G-N-0I H—C-H 0—C—0r  N=N:
Tabella 1.8 Strutture di Lewis di alcuni composti*
I|I
H—O—H H—fiZI—H e H—Cl:
H H
HCI (8)
H,O (8) NH; (8) CH, (8) Cloruro di idrogeno
Acqua Ammoniaca Metano (Acido cloridrico)
H H H 0
N - o ||
C—C\ H—C=(C—H fC—Q. H“fj”’c\fj”ﬂ
H H H =
CoH, (12) Gy, (10) CH,O (12) H,CO, (24)
Etilene Acetilene Formaldeide Acido carbonico

*Il numero degli elettroni di valenza ¢ indicato fra parentesi.



Eccezioni alla regola dell’ottetto evidenzialbili
nelle rappresentazioni strutturali di Lewis

Composti :'F' ": =" éi:
contenenti sepg e EI\AI‘# 4
elementi del . | . |

3 gruppo A sIe L

Nelle due strutture di Lewis boro e fluoro
sono privi di ottetto, avendo solo 6
elettroni sul guscio di valenza. Pertanto
guesti composti hanno spiccata tendenza
a reagire ulteriormente
1l :Cl:
-e I - -e
o :gl—f.lxl—qg:

:Cl Cis
CSAT :Cl:

|
iCl
Composti contenenti elementi del 3 periodo.
Esempi di ottetto espanso

:ﬁ =ﬁ :?:'
H=G—-S—Q—H ~— H=8-S~Q—H -— H—o—s|+30—H
:9 :9: - :9: -

F CI o..--

He 02
F\I/F CI\I e ” I+o-
_ H—0-P—8—H ~—~ H—8—P—0—H
/S\ /P Cl .. | | .-
S Nl o: 102
F Cl H H



In chimica organica € molto frequente ricorrere all’uso di
formule di struttura del tutto similiaquelledi Lewis ma prive
delleindicazioni sullapresenzadi elettronidi non legame
(assenzadilonepairs sugli eteroatomi).

Questo tipo dirappresentazione e detta strutturadi Kekule

II\ O
T I
H—O—H H—N—H H—dd C=0 ; - ~
| / H\O/(.\O H Strutture di Kekule
H H '
.'(_)‘.
= g % ”\ I
H—O—H H—T—H H—Cl: =0 H\('i/(‘\b/H Strutture di Lewis
H H

Le strutture di Lewis sono particolarmente utilida
rappresentare quando debbano essere utilizzate per la
scritturadi forme risonantio per evidenziareil tipo di
interazione possibile tra molecolaanalizzata e altre
specie:

1. formazionedilegami aidrogeno
2. reazioniacido-base
3. reazioninucleofilo-elettrofilo.



Corrispondenza tra strutture di Lewis e
strutture condensate

Da struttura di Lewis a struttura condensata

Gli atomi legati al carbonio sono riportati alla sua destra.

H HHHH H CH;CHBrCH,CH,CHCICHj;
H—(If—é—é—(l?—C'—é—H Atomi diversi da H possono anche
1'1 Blr }l{ }'1 (|;1 }ll essere scritti con legami rappresentati
in forma esplicita
CH;CHCH,CH,CHCH;
]£|’.r (ljl

Unita CH, ripetute n volte possono essere scritte in modo
contratto riportandole in parentesi, con un indice pari ad n

HHHHHH CH3;CH,CH,CH,CH,CHj;
| ||
H-C——Cc—C—0—CH
O [ P [ CH;(CH,)4CHj3
H H H

Gruppi legati al carbonio possono essere riportati in parentesi alla
sua destra (caso A), oppure essere scritti con legami rappresentati
in forma esplicita (caso B).

If Iﬁ If I|{ Iﬁ If A CH;CH,CH(CH;)CH,CH(OH)CH;
H—C—C—C—C—C—C—H
[ I N I g CHsCH,CHCH,CHCH;
H H CH;H OHH
CH; OH

Gruppi legati al carbonio situati alla estrema destra della formula

non sono riportati in parentesi.
, CH;CH,C(CH,),CH,CH,OH
H H CH’H OH _

L L S
S T
H H CH*H H CH3CH2(|3CH2CH20H

CH,



Formulelinea-angolo: ognivertice eterminedilinea
corrispondono ad un C, mentregli atomi di Hsono
sott’intesi,in numero tale da completare latetravalenza degli

Da struttura condensata a struttura di Lewis
1. Unire tutti gli atomi con dei legami semplici

H HH 4
CH,CH,CH,COOCH, H (l: (I: (I: o H
AR AR
[T —C—
HHH OT¢H
H

2. Per ogni atomo contare gli elettroni impegnati
nei legami semplici, poi aggiungere quelli che
mancano per arrivare alla corrispondente
configurazione elettronica esterna

3. Aggiungere legami multipli tra atomi adiacenti
che presentano elettroni spaiati. Disegnare gli
eventuali elettroni spaiati presenti su uno
stesso atomo come doppietti.

PR o
H—I—C—C—Cv_
HHH 97

|
C—H

H



Determinazione della carica
formale degli atomi

Carica formale = numero elettroni di valenza
dell’atomo libero — (numero di elettroni non
Impegnati in legami + numero di legami
formati)

. —1+
j,.ﬂ H
|
+1 /_ H B
6-(2+3)= +1
_ :ﬁ: _
H-0—C—0:,

SN



Determinazione del numero di
ossidazione degli elementi nel
composti organici

Definizione: Il numero di
ossidazione di un atomo
In un composto
organico corrisponde
all’ipotetica carica che
quell’atomo
assumerebbe
trasferendo gli elettroni
Implicati in ogni suo
legame di volta in volta
verso I’elemento piu
elettronegativo.

Naturalmente, gl
elettroni coinvolti in un
legame tra atomi dello

stesso elemento non
vanno trasferiti e quindi
non contribuiscono alla
determinazione della
carica.



Riconoscimento di reazioni di
ossido-riduzione

Questa informazione puo essere ottenuta in due

modi:

1. Comparando la somma dei numeri di
ossidazione degli atomi di carbonio del
composti organici coinvolti nella reazione
prima e dopo la trasformazione ;

2. bilanciando sotto il profilo sia delle masse che
delle cariche la semireazione del processo

chimico da analizzare.

1° Metodo

totale & riduzione

3 4 2
CH,CH=CH, + H, — g

totale & non redox

3 4 2 H
CHCH=CH, + H,0 =——=

totale 5 ossidazione
3 4 2 Os0,
CH,CH=CH, + H,0, ———

totale £
TN
CH,CH—CH,
3 2 3
totale 6
"
CH,CH—CH,
3 0 3

totale 4
H OH

|
CH,CH—CH,
370 A



2° Metodo

Reazioni scrittein forma completa

H H
_ |
CH,CH=CH, + H,  ——  CH,CH—CH,
H ™R
CH,CH=CH, + H, 0 =——=  CH,CH—CH,
0sO, OH OH

|
CH,CH=CH, + H0, ——  cy CH-CH,

1) A partire dallereazionicomplete scrivere le corrispondenti
semireazioninon bilanciate coinvolgenti il/i reagente/i e il/i

prodotto/i sotto analisi

(W
CH,CH—CH,

o
CH,CH=CH, ® CH,CH—CH,

T oon
CH,CH—CH,



2) Bilanciare le semireazioniaggiungendo il necessario
numero di atomi ai due lati dellaequazione: per bilanciare gli
atomi di ossigeno usare H,O, per bilanciare atomi di idrogeno
H+

(W

; |
CH,CH=CH, + 2H ——  CH,CH—CH,

OH H
[

CH,CH=CH, + HO  ——  CH,CH—CH,

OH OH
CH,CH=CH, + 2H,0 —®  CH,CH- CH +2H

3) Bilanciare le cariche aggiungendo il necessario numero di
elettroni al giusto lato dellaequazione.

riduzione -

CH,CH=CH, +2H+ 28 — @  CHCH—CH,

N
CH,CH=CH, + H,0O —_— CH,CH—CH,
ossidazione C|>H OH

CH,CH=CH, + 2H,0 —®™  CH,.CH- CH +2H +28



Risonanza

Lateoriadellarisonanza nasce per descrivere le reali
proprieta strutturali diunamolecolao ione utilizzando
semplici formuledi Lewis.

Tre formule di Lewis per loione carbonato.

¢ i . 0:
.' / . L2 ] / > o /
.Q=C\ “:Q—C\ ‘:Q—C\

o - (oF s

Proprietarealidelloione carbonato:

1. lunghezze deilegami C-O tutte uguali;
2. Caricaequamentedistribuitasui 3atomi di ossigeno

. =2
:0-
. /
:0—C
[ 1 ] ] \
.Q:

Formuledi Lewis (strutture limite) che, presein
considerazione contemporaneamente, permettono di
rappresentare lereali proprietadelloione carbonato



Simbologia usata

Doppiafrecciausataper separaretra
-« |Oroformulelimite.Danon confondere

con -

Frecciacurvausataperindicarecome la
il strutturalimite su cui e disegnataverra

convertitanellasuccessivaattraversolo

spostamento diunacoppiadi elettroni.

C‘|O| :fli:— €|)°—
N C — OCK) & C strutture limite
W 0 0T 08 W 0
; °0
| J lbrido di risonanza
. 8‘0/ \05:,
ES.2 6: o :6:_
R E;/ R C/
Xet \ strutture limite
NH, NH,
8_
O
R_C\ 7 Ibrido di risonanza

- -



Regole per scrivere strutture
di risonanza valide

1. Tutte le variazioni devono riguardare solo la
posizione degli elettroni: il numero di elettroni
di valenzadeve rimanere costante

2. E possibile spostare solo elettroni w o lone-pair

3. nessun atomo di elementi del secondo periodo puo
avere piu di 8 elettroni nel guscio di valenza (2 nel
caso dell’idrogeno). Nel caso di elementi del terzo
periodo il numero di elettroni di valenza puo arrivare
ad un massimo di 12 (es. S)

4. Tutte le strutture limite devono avere lo stesso
numero di elettroni appaiati e spaiati



Lo spostamento di elettroni puo avvenire:

1. Come scissioneeteroliticadi un doppio legame:

m + o0
— A=A - > —A—A—

2. Daun atomo (lone-pair) verso:

. g oﬂ + +
unacaricapositiva —A—pA— <=—> —A=A—
unlegamen _QLAQA - A+:A—f5f—
distanziatidanon piu di un legame o.

O: 10 :0F
S 7 Gy
«— R— & R—C:t R =
> \? \
NH, NH, & NH,

3. Daelettroni mverso:

=

unacaricapositiva (a); —A=A—AT— =— > — AL A=A—

unlegamen (esempib e c)

RNE
—A=A—A=A— <—> —A=A=A—A—

distanziatidanon piu un legame ¢

a
@ TN ®
CH3CH=CH—-CH=CH—CH, <> CH3CH=CH—CH-CH=CH, =<—>

@
-~ CH3CH—CH_—_CH—CH:CH2

L\

Tee + e
CHy—CH=CH—CH, «—— H)G-CH ,\C_H/ CH, «—> CH,—CH=CH—CH,

®—0



Importanza relativa delle strutture limite

Fattori che riducono la stabilita di una
formula limite

1. Atomi con ottetto incompleto

-'oj O
| |

CHy—C—H «— CHy;—C—H

2. Separazioni di carica

H / H\ /H
importante /c-’:c\ — /C—C\ non importante
H H H H

3. Carica negativa che non e sull’elemento piu
elettronegativo

4. Carica positiva che non é sull’elemento piu
elettropositivo

C(I:I) :f:|i: |
Cch—c"/;\=CH2 «—> CH;C=CH—CH, Importante
+O:
|n (' | |
CH;C—CH=CH, «—> CH;C—=CH—CH, non importante
Esempio .
Q,O ‘'
r ||> )
~ I
H,C~ CHg ch/ CH, H,C~ ~ “CH,
(a) | (b) (c)
Contributo Contributo Puo essere

minore maggiore ignorata



Proprieta strutturali ed energetiche
delle molecole

Geometria

La previsione della stereochimica di una
molecola puo essere ottenuta utilizzando il
modello della repulsione delle coppie
elettroniche del guscio di valenza.

(Valence-Shell Electron-Pair Repulsion)
VSEPR

Ogni atomo e circondato da un guscio
esterno di elettroni di valenza, sia in forma
libera che condivisa, che creano regioni
dello spazio cariche negativamente. Poiché
tali regioni si respingono queste si
disporranno tra loro in modo da risultare
alla massima distanza possibile



4 zone di carica elettronica intorno all’atomo: disposizione
tetraedricadelle zone con angoli prossimi a 109.5°

H—C—H H—]'\II—H H—O—H
y H
' Doppietti
/Dopplet.to - elettronici
) w _— - :ll)c;ti:‘[(z:uco ;@ spaiati

> ‘ =J A - ! / . A
. & )
‘\\5109'50 o ) T __) U‘\&-___.-//

107.3 104.5°

3 zone di carica elettronica intorno all’atomo: disposizione
trigonale planaredelle zone, con angoli prossimi a 120°

Formaldeide

(b) Visione di lato

H” . TP &

(a) Visione dall’alto (b) Visione di lato

2 zone di carica elettronica intorno all’atomo: disposizione
digonale linearedelle zone,con angolidi 180°

(@ 0=C=O0; () H—C=C—H

=i =0

Anidride carbonica Acetilene



Geometria e stabilita energetica

Informazioni dettagliate sulla geometria e
stabilita energetica delle molecole possono
essere ottenute con calcoli quantistici.

Ad ogni entita materiale in movimento e associatoun
comportamento ondulatorio: binomio onda-particella.
Le proprietaditalionde sono definitedallarelazione di

De Broglie: h
omy
4.
: A
T g / — Piano nodale
L

Distanza

L'’equazione matematica che descrive
I’onda associata ad una particella in
movimento e nota con il termine di
funzione d’onda ed e comunemente

indicata con il simbolo \|I



Pertanto anche ad una molecola e associata
una funzione d’onda.

La funzione d’onda molecolare \|Imo| puo

essere considerata la versione virtuale
(matematica) della molecola materiale

\|Im0| puo essere determinata

risolvendo I’equazione di Schrodinger
(equazione differenziale agli autovalori) :

ﬁY’mol =E°Y’mol

¥ ., =funzione matematica cercata (funzione
d'onda molecolare)

H = operatore matematico dell'energia
(Hamiltoniano)

E = energia associata al sistema in stato
stazionario



Proprieta misurata:
energia, ecc.

Strumento di

misura
Molecolaoggetto dello
studio
O¥mol =R -¥mol

Proprieta calcolata:

/
O energia, ecc.

Operatore T
matematico m O I

(p.e. H,
Hamiltoniano) funzione d’onda

molecolare



Il sistema fisico rappresentato da
una molecola e troppo complesso
perché Pequazione di Schrodinger
possa essere risolta in modo esatto.

Wnol Pud essere determinata solo
In modo approssimato.

Occorre allora introdurre delle semplificazioni
(approssimazioni) che riducano la
complessita matematica del problema.

1. approssimazione di Born—Oppenheimer
2. approssimazione di Hartree - Fock

3. approssimazione LCAO



Approssimazione di Born - Oppenheimer

Il moto degli elettroni e quello del nuclel
sono conS|derat| Indipendenti

______

— 4 \ —

1 ) .
: ‘\\Pmo,l,': mol ‘Pmol

Sam-

\Vmol Vel " Wnuc
ﬁ ' \Pel - Ee| ' ‘Pe| H- Tnucl E el \Pnucl

b4

| risulta definita se sono note le coordinate
atomiche

nuc

W, deve essere determinata

L’energia strutturale E_ ., del sistema sara:

EmoI - EeI +E

nucl



Approssimazione di Hartree - Fock

La funzione d’onda poli-elettronica ¥, e
ottenuta dal prodotto di funzioni d'onda
mono-elettroniche che descrivono il moto
di un singolo elettrone all'interno di un
determinato orbitale molecolare (OM)

VY, =You: Yo Yomz -ooeeene Youn

n e il numero di orbitali molecolari
occupati dagli elettroni nella molecola.

Un orbitale molecolare e una zona di spazio
In stretta prossimita di due o piu nuclei
atomici nella quale vi e una elevata
probabilita di trovare I'’elettrone di legame
(al massimo 2, ma in questo caso
caratterizzati da spin opposto).



Approssimazione LCAO

(Linear Combination of Atomic Orbitals)

Definisce un orbitale molecolare come il
risultato della sovrapposizione di due o piu

orbitali atomici ¢j (cioe come somma

algebrica di funzioni d’onda atomiche di
tipo s, p,d,f).

WYoui ='Cy (I) +C, (I)z .. 'Cy (I)k

C, = coefficiente atomico che determina il
grado di partecipazione di ogni orbitale

atomico @ alla combinazione lineare

Combinando n orbitali atomici si otterranno n
orbitall molecolari

| coefficienti atomici sono determinati con il metodo
variazionale che consiste nel rendere minima I’energia
eletteronica Eg:

—!W:l H Weldz-
!W:' Weldz-

E.=



Esempio 1: molecola di idrogeno H,

2 orbitali atomici di tipo s si combinano per formare
2 orbitali molecolari di tipo o (densita
elettronica localizzata tra i nuclei)

A

Wome, =%C1° S, +%C, S,

Energia

Wow ='C1' S+ 1€y S, T l

Nelle formule del due orbitali molecolari
cambiano solo i valori dei coefficienti atomici:

c,elC, °C, positivo
entrambi positivi e 2C, negativo

L’orbitale molecolare
\P < nltilcg'mtc sigma Ls
O M 2 ha energia maggiore

F rispetto agli orbitali atomici
Is non combinati fra di loro. |

L’orbitale molecolare legame
sigma s ha energia minore T
rispetto agli orbitali atomici OM1

1s non combinati fra di loro.




Metodo di Huckel

Y

Il calcolo degli orbitali molecolari Wy, €
condotto considerando solo la
sovrapposizione di orbitali atomici p In
sistemi molecolari in cui sono presenti uno o
piu doppi legami (formazione di orbitali
molecolari © generalizzati).

In questi casi gli elettroni impegnati nei

legami G vengono trascurati percheé
considerati meno importanti nel descrivere la

reattivita del sistema (En>Ec). In tal modo i
calcoli risultano notevolmente semplificati



Esempio 2: orbitale molecolare =

2 orbitali atomici di tipo p si combinano per formare
2 orbitali molecolari di tipo  (densita elettronica
concentrata sopra e sotto I'asse
Internucleare)

A
Woue =2C P+ %Co P,

Womr ='C P+ 1Cy P, I l

Nelle formule dei due orbitali molecolari
cambiano solo i valori deil coefficienti atomici:

c,elc, 2C, positivo
entrambi positivi e 2C, negativo_

Energia

€
L'orbitale molecolare pi
antilegante ha energia maggiore
di quella dei corrispondenti

\orbitali atomici.

L’orbitale molecolare pi legante
ha energia minore di quella
dei corrispondenti orbitali atomici.

‘POMl

2p,




Esempio 3: orbitali molecolari = del
1,3-butadiene  CH—CH—CH—ZCH,

4 orbitali atomici ditipo p si combinano per formare 4
orbitali molecolari = generalizzati

orbitalimolecolari antileganti <~
A 3 nodi

orbitale
2 molecolare m*
(antilegame)

LUMO

molecolare mq*
(antilegame)

= X

= | quattro orbitali
1R Ty 1
atomici 2
contenent

ciascuno un ' 4
singolo elettrone @
— .

orbitale T |

2 molecolare m,
(legame) | l

E %% orbitale T |
T s z x !2 molecolare 7, | l
3 , ! (legame) J

orbitali molecolari leganti «—




Energy

orbitali molecolari antileganti

nod

energy of the
p atomic orbitals

: orbitali molecolari leganti

ethene

7 molecular orbitals energy levels
1,3 butadiene

orbitalimolecolari leganti: laloro energiaeinferiore a
guelladegli orbitaliatomici non combinati

orbitalimolecolarinon leganti: laloro energiaeuguale
a quelladegli orbitali atomici non combinati

orbitali molecolari antileganti: laloro energiae
maggioredi quellaposseduta dagli orbitali atomici
non combinati



Ordinamento energetico di orbitali molecolari
nt generalizzati di molecole monocicliche
planari (o iont)

Energia

Le circonferenze di Frost rappresentanti il numero di OM 7x e le relative energie

riferite ad anelli planari, completamente coniugati, a quattro, cinque e sei termini

g
5

4.

ciclobutadiene

R

\\ *
\% (OM di legame)
Y

~
N
~

En

Quattro orbitali
2p spaiati, ciascuno
con un elettrone

benzene.

ane

~

Sei orbitali 2p spaiati,
ciascuno con un elettrone

(OM di antilegame)

(OM di antilegame)

Configurazione elettronica
del benzene nello stato
fondamentale, tutti i sei
elettroni sono in OM &

di legame




Orbitali atomici ibridi

L’ibridazione di orbitali atomici € ammessa per
spiegare gli angoli di legame comunemente incontrati
tra elementi appartenenti ai periodi superiori al primo:

109.5° in molecole con solo legami semplici
120° tra atomi situati in corrispondenza di doppi legami

180° tra atomi situati in corrispondenza di tripli legami

Un orbitale ibrido e il risultato di una combinazione
lineare tra orbitali atomici che, nel caso degli elementi
piu frequentemente incontrati nella chimica organica

(C, N, O),sono ditipo Se]

- i )
ot @ Q@ Q)
direzionalita \) 0 0 o >CC<I)_mp(_)nenlte
s | " irezionale

J

p P p

¥

-
4

- X v

2p, orbital orbital 2p, orbital




Orbitali ibridi Sp3

| segni di fase dei due lobi di un orbitale

sp3 sono opposti \

Disposizione tridimensionale
dei 4 orbitali ibridi sp3

109.5°

(b) Quattro orbitali sp” disposti
ai vertici di un tetraedro

Uso di orbitali sp3nella formazione di legami

|
H=t— H—ilx'x—H H—0—H
H H

Doppietti
clettronici
spaiati

Doppictto
clettronico
spaiato

Legami sigma
formati dalla

sovrapposizione
di orbitali
sphe ls

Metano Ammoniaca Acqua



Orbitali ibridi SP?

Disposizione tridimensionale
dei 3 orbitali ibridi sp? <

—. . . o
I've orbiali spe

Orbitale 2p

Uso di orbitali sp?nella formazione di legami

Orbitali 2 Legame T




Orbitali 1bridi SP

hybridization ! ! x
_—
s, s,
P P p p

Disposizione tridimensionale
dei 3 orbitali ibridi sp | (

z 180°
¥ o

Due orbitali sp

Uso di orbitali sp nella formazione di legami

Acetilene Orbitali 2 L'alro legame

Orbitali 2

Legame 1t



Teorie sulle reazioni acido - base

1. Teoria di Arrhenius

Valida solo in soluzioni acquose
La definizione di acido e di base e ristretta
al caso di poche specifiche sostanze

2. Teoria di Brgnsted - Lowry

Valida in ogni tipo di solvente

La definizione di acido e di base coinvolge
un numero molto piu ampio di specie
rispetto alla teoria di Arrhenius

3. Teoria di Lewis

Valida in ogni tipo di solvente

Rispetto allateoria di Brgnsted - Lowry la
definizione di acido e di base e estesa ad
un numero ancora piu ampio di specie



1. Teoria di Arrhenius

Un acido € una sostanza che, sciolta in
acqua, liberaioni H*

HA =—— H + A

Una base é una sostanza che, sciolta in
acqua, libera ioni OH"

B(OH), == wOH + B

La forzadell’acido o dellabase é espressa per mezzo
dellacostante di equilibrio relativaal processo di
lonizzazione

oo LHLA]
(4]
o 187 [ov]

) [B (OH)n]

n




2. Teoria di Brgnsted - Lowry

Un acido e una sostanza che, in un generico
solvente, e capace di cedere un H" ad una specie,
chiamata base, che puo accettarlo utilizzando un
lone pair non condiviso.

Percio I'esistenza di una specie che si
comporti da acido e condizionata alla
presenza di una specie che si comporti
da base e viceversa

In questa teoria si parla quindi di coppie acido-base

Acido erispettiva base coniugata

HA+B === BH + A

Base e rispettivo acido coniugato




Fissando un solvente come riferimento e possibile
confrontare la forza di acidi diversirispetto ad una
stessa base sfruttando la costante di equilibrio
della seguente reazione:

HA + B

oo LR~ ]
[Ha]le]

Nel caso del solvente acqua la base di riferimento
sararappresentata proprio da molecole di H,O.
L’equilibrio e la relativa costante di ionizzazione
risulteranno cosi modificate:

BH™ + A

|

HA +H,0 ===H,0" + A

= [Hsoﬂ [ A_} | (.I;EH.Z;TQ: Ka= [HSCﬂ [A_}

Falro] TN [ha]
pKa =-Log [ Ka ]
| valori di pKa di specie che possono cedere protoni

alle molecole di acqua sono comunemente usati come
misura dellaloro forza acida.



Forza di specie acide, secondo la definizione di
Brgnsted — Lowry, in acqua

Acido Formula pK, Base coniugata
Acido pilt g CH,CH, 51 CH.CH," Base

debole = : : coniugata
Etilene CH,=CH, 14 CH,=CH~ pit forte
Ammoniaca NH, 38 NH,"
Idrogeno H, 35 H~
Acetilene HC == CH 25 HC==C"
Etanolo CH.,CH.,OH 15.9 CH,CH.,O"
Acqua H,0 15.7 HO"
lone metlammonio CH N, 10.64 CHNH,
Tone bicarbonato HCO; 10.33 COF

" Fenolo G, H,OH 9.95 C,H;O"
Ione ammonio NH; 9.24 NH,
Idrogeno solforato H,S 7.04 HS"
Acido carbonico H.CO, 6.36 HCO;
Acido acetico CH,CO.H 4.76 CH,CO,"
Acido benzoico G.H.CO.H 4.19 C.H,CO,
Acido fosforico H,PO, 2.1 H.,PO,"
lone idronio H,0O" - 1.74 H,O
Acide solforico H,SO, - 5.2 HSO
Acido cloridrico HCI -7 (& iy
Acido pit  Acido bromidrico  HBr -8 Br- Base
oS Acido 1odidrico HI -9 I camupdia

pit debole

1. Nel confronto tra due acidi, e piu forte quello
che possiede il valore piu basso di pKa

2. Nel confronto tra due basi, e piu forte quella
che possiede il valore piu elevato di pKa del
suo acido coniugato



Per sapere setraun acido HA e una base B lareazione
sara favorevole (equilibrio spostato verso destra)
occorrera sottrarre al pKa dell’acido HA il pKa
dell’acido coniugato alla base B (cioe dell’acido BH"):

pKa di HA — pKa di BH* = ApKa

Ke =10 ApKa

Valori positivi di ApKa indicano che la

reazione e favorevole ai reagenti (la base non &
in grado di sottrarre con efficacia ioni H™ all’acido, e
guesto e tanto piu vero quanto maggiore risulta il
valore di ApKa)

ApKa > 2 il grado di deprotonazione é trascurabile

Valori negativi di ApKaindicano che la

reazione e favorevole ai prodotti (la base &
sufficientemente forte da sottrarre ioni H* all’acido,
tanto piu quanto piu negativo e il valore di ApKa)

ApKa < -2 ladeprotonazione & praticamente
completa



O O

| | +
CH';_'C_'OH + NH'; —— CHQ_'C_'O_ + NH,;
acido piuforte base piu forte base piu debole acido piu debole

pK,=4.38 | | pK, = 9.4
CDI’IILIQﬂtI

coniugati
ApKa=4.8-9.4=-46

Ke =10 4.6 Lareazione e favorita
(spostataa destra)

+
CH;CH,OH + CH;NH, <= CH;CH,0 + CH;NH;
acido piudebole  base piu debole base piu forte acido piu forte
pK, = 15.9 pK, = 10.7

coniugati

coniugati

ApKa=159-10.7=5.2

-5.2 Lareazione e sfavorita
Ke=10 -
(spostataa sinistra)



Fattori che favoriscono I'acidita di una specie

HA + B BH™ + A
I’acidita di una specie e incrementata da quei
fattori che stabilizzano la sua base coniugata (A")
e/o destabilizzano la forma non dissociata (HA)

In generale, una migliore delocalizzazione della carica
negativa sulla base coniugata fa aumentare I'acidita.

Una buona delocalizzazione della carica negativa puo

essere dovuta a:

1. Unagrande dimensione dell’atomo su cui giace la
carica dimensioni >

stabilitarelativa: F- < ClI° < Br < I~

aciditarelativa: HF < HClI < HBr < HI

2. Elevataelettronegativita dell’atomo su cui giace la
carica n16egativa (aparitadel periodo)
38

PK, H 51
CHfO—H CH;yO CHy-N—H CHzN- CH3—C::—H CH;-C—H
H H H H
p:;3<' Piu sérgutture di risonanzascrivibili per I’anione
a : o 4.8 o o
CH;CHzOH === CH;CH;O" CH3—ICIZ—OH s CH;g—o' < CH;C=0

4. Un effetto induttivo di richiamo elettronico daparte

dei gruppi legati all’atomo su cui giace la carica
PKa 15.9 12.4
H H
H—(IJ—CHZ-OH - H—CIZ—CHZ-O
} } -

5. Orbitale ibrido dell’atomo su cui giace la carica piu

riccodi caratteres
pK, 51 44 25

T

F
_ I I }
F—(IZ—CHZ-OH = F—(IZ—CHZ-O

=

CHyCH7—H CHECH—H CH=C—H
(1/4 dis ) sp3 (1/3 dis ) sp? (1/2 dis )sp



3. Teoria di Lewis

In un generico solvente, un acido e una specie che
possiede un orbitale esterno vuoto in cui puo
essere ospitato un lone pair (legame dativo)
proveniente da un’altra specie, chiamata base, che
lo cede in compartecipazione.

Pertanto,

1. tutte le specie che sono basi secondo la
teoria di Brgnsted — Lowry sono basi anche
per lateoria di Lewis.

2. Tutte le specie che sono acidi secondo la
teoria di Brgnsted — Lowry sono solo casi
particolari di acidi secondo la teoria di Lewis

flm g

cl—Al” + CH0CH; = Cl—AI—0—CH;
él dimetil-etere (|:I (|3H3

tricloruro di unabase di Lewis
alluminio

un acido di Lewis

H H H H
7 N |
H—E|?- + :I\IJ—H =" H—?—[TJ—H
H H H H
borano ammoniaca
un acido una base

di Lewis di Lewis



