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Numero Atomico e di Massa

nucleo atomico = protoni e neutroni (nucleoni)

n° di protoni + n° di neutroni = numero di massa (A) P A E

n° di protoni = n° di elettroni = numero atomico (2) > 7

Ciascun elemento e caratterizzato da un numero atomico Z e
da un numero di massa A che lo identificano univocamente.

Un atomo caratterizzato da ben precisi valori di A e Z e detto
nuclide.

Elementi con lo stesso Z ma diverso A si dicono tra loro isotopi



Esercizio

Determinare il numero di protoni, neutroni ed
elettroni nel nuclide:

SN

Q n° protoni = 50; n°® neutroni = 62; n° elettroni = 62
O n° protoni = 62; n° neutroni = 50; n° elettroni = 62

A n° protoni = 50; n° neutroni = 62; n° elettroni = 50



Massa Atomica e Unita di Massa

La massa atomica viene misurata utilizzando una particolare unita di misura detta
unita di massa atomica (u.m.a.) definita come 1/12 della massa (misurata
sperimentalmente) dell'isotopo 2C

1 u.m.a. =1.6606-1024 g
Alcuni esempi di masse atomiche:
12C =12.00 u.m.a. 2Na =22.99 u.m.a.

Quando un elemento e presente in natura sotto forma di piu isotopi (ad es. il cloro e
formato da 3°Cl per il 75.77% e da 3'Cl per il 24.23%) si definisce una massa
atomica media data dalla media pesata sulle percentuali.

Per il Cloro

0.7577x35 + 0.2423x37

massa atomica media = (0.7577+0.2423) =35.45 um.a




Concetto di mole

L'utilizzo del u.m.a come unita di riferimento, risulta molto scomodo quando si
tratta di pesare effettivamente una definita quantita di un elemento. Tuttavia e
possibile dimostrare che un campione di un qualsiasi elemento di massa (g) pari
alla sua massa atomica contiene un numero ben preciso di atomi ; questo
numero e indipendente dal tipo di sostanza e viene detto numero di Avogadro
(N,).

N, = 6.022-10% atomi

Esempi:

1 atomo di K pesa 39.1 u.m.a = N, atomi di K pesano 39.1¢g

1 atomo di C pesa 12.01 u.m.a = N, atomi di C pesano 12.01g

1 atomo di He pesa 4.003 u.m.a > N, atomi di He pesano 4.003 g

La massa di N, atomi di un qualsiasi elemento prende il nome di mole la cui
unita di misura € il g/mol. La mole € un modo di misurare la massa.
Gli stessi concetti espressi sopra valgono per le molecole.



Modelli Atomici — Thomson e Rutherford

Nel tempo si sono succedute molte teorie per la descrizione degli atomi (teorie

atomiche)

Thomson nel 1904 propose per
'atomo un modello di massa
sferica carica positivamente
nella quale gli elettroni erano
dispersi

Elettrone

Sfera di carica positiva

Rutherford nel 1910 dimostro che
'atomo era costituito da un nucleo
centrale molto piccolo, nel quale era
concentrata la carica positiva (protoni),
e da elettroni in rotazione attorno ad
esso (modello planetario)



Quantizzazione dell’'energia

Plank e Einstein dimostrarono che, quando si scende nel mondo
dell’infinitamente piccolo, come il mondo atomico, i valori di energia che
possono assumere le particelle non variano in modo continuo ma discreto.

Muclken

Elettrons

Per un atomo generico significa che per un elettrone € possibile stare
solamente ad alcune precise distanze dal nucleo per le quali corrispondono
precisi valori di energia 2 QUANTIZZAZIONE DELLENERGIA.



Modelli Atomici — Bohr

Bohr (1913) propose di applicare la quantizzazione al
modello atomico di Rutherford dellatomo di idrogeno
imponendo che:

Solamente alcune orbite
sono concesse all’elettrone

\4

Simile al modello
planetario del sistema
solare



Indeterminazione e Dualismo onda/particella

Secondo il principio di indeterminazione di Heisenberg (1927) e
impossibile ottenere con uguale accuratezza la posizione e la
velocita di un elettrone

Ax-A(mv,) =2 h/4n

De Broglie (1924) propose l'ipotesi che a qualsiasi onda sia
associata una quantita di moto (mv) e a qualsiasi corpo materiale
sia associata un’onda corrispondente (dualismo onda/particella)

A = h/mv

Diffraction pattern of X-ray Diffraction pattern of electron

DeVisson e Germer (1927) beam passing through Al foil beanjrfe,\'.sjlhn;g.t?-r?lﬁlg‘;hAlfonl
ottennero la diffrazione di fasci di =

e S\
elettroni mediante reticoli cristallini ;
\ - //




Teorie Atomiche — Schrddinger

Nasce con Schrodinger (1926) Ila
meccanica ondulatoria che rappresenta
|a teoria atomica tuttora accettata. Nucled

Onda stazionaria %
aszociabs alslettrone  Te—

Il moto di un elettrone in un atomo puo essere descritto da una funzione d’onda
W, soluzione di un’equazione differenziale detta equazione d’onda.

!

La funzione d’onda NON HA SINGIFICATO FISICO di per sé. Il significato fisico
& invece assegnato ha |¢|? che rappresenta la DENSITA' DI PROBABILITA’ DI
TROVARE UN ELETTRONE IN UN PUNTO DELLO SPAZIO.



Orbitali Atomici e Numeri Quantici

Ogni funzione d'onda (orbitale atomico) e caratterizzato da 3 parametri
chiamati numeri quantici

n numero quantico principale
(n=1, 2, 3...)
definisce I'energia dell’elettrone e dell’orbitale

[ numero guantico secondario
([=0,1,2,3...,, n-1)
definisce la “forma” dell’orbitale

m, numero quantico magnetico
-[-[+1...,0,1,2..., )

definisce I'orientazione nello spazio dell’orbitale

oltre a questi tre, vi e anche il numero quantico

m, numero gquantico di spin (solo +% e -1%)

definisce il senso di rotazione dell’elettrone su se stesso



Forma degli Orbitali Atomici s (sharp)

p (principal)

d (diffuse)
Orbitaliditipos [ =0 ; f (fundamental)

m,=0 (1 orbitale)

Orbitali di tipo p [=1
m,=0, £1 (3 orbitali)

Orbitaliditipod [ =2
m,=0, £1, £2 (5 orbitali)

i dxz dx ¥



Esercizi

Gli orbitali di tipo p sono quelli per cui:

Q0 [=0
Q m,= 1, indipendentemente da [

Q [=2

@[:1

Da quali orbitali e rappresentato il livello n = 3?

[=0 m; =0 =1 orbitale 3s
[=1m, =-1,0,+1 - 3 orbitali 3p.

[=2m =-2,-1,0,+1,+2 -5 orbitali 3d.



Energia degli Orbitali Atomici

Nelllatomo di idrogeno I'energia degli orbitali dipende solo dal numero quantico
principale n mentre in un atomo polielettronico I'energia degli orbitali dipende

anche da [
In generale 'energia degli orbitali aumenta con n e, a parita di 7, con [

3d 4p

4s

3p

3s

Energia

2p

?2s

1s principio di Aufbau — principio di esclusione di Pauli

Gli orbitali con [ uguale, hanno uguale energia e sono detti degeneri



Configurazioni elettroniche

Di seguito vediamo alcuni esempi di configurazioni elettroniche per elementi dei
primi due periodi, indicandole anche in modo compatto

ldrogeno (1e) Elio (2e)

2p

2
P 2s

Energia

2s

Energy

—_—
—

conf. elettr: 1s?

i conf. elettr: 1s? s
1s
Litio (3e7) Boro (5¢)
I
o| [ 2 e (1 2'°
'GZ‘? 2s E 2
] 0 conf. elettr; 1s2 2s? il conf. elettr: 1s22s2 2p!
1s
1s




Configurazioni elettroniche

Allaumentare del numero atomico (Z) anche la scrittura compatta diviene poco
agevole; conviene percio utilizzare una scrittura piu sintetica, che riporti in modo
esplicito solo gli elettroni del guscio piu esterno (guscio di valenza)

Carbonio (6¢e’) Azoto (7€)
L L

B! 2" i o

# conf. elettr: 1s?2s2 2p, ! 2py1 2s

1] conf. elettr: 1s22s? 2p? I

conf. elettr: [He] 2s2 2p?

Energy
Energy

1s

conf. elettr: [He] 2s? 2p3

Ossigeno (8e’) Fluoro (9¢")

LI I LTI
1 2'° M 2'°

2s

Energy
Energy
N
[1,]

1s conf. elettr: [He] 2s? 2p* 1s [He] 2s? 2p°
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Il legame chimico

Gli atomi tendono a legarsi attraverso la formazione di legami chimici per
formare molecole, le quali a loro volta tendono ad interagire tra loro

Esistono diversi tipi di legame chimico:

e |l legame ionico

e |l legame covalente

e |l legame metallico

esistono poi legami di minore forza, indicati generalmente come:
e | legami deboli

Vediamo in seguito le caratteristiche di alcuni di essi e la loro importanza per
comprendere la reattivita dei composti chimici

Trascureremo dalla nostra trattazione il legame metallico



Teoria di Lewis — Notazione

La reattivita chimica di un elemento e legata al numero e al tipo di elettroni
presenti nel guscio piu esterno (detti elettroni di valenza)

Un modo pratico di indicare gli elettroni di valenza e
guello introdotto da Lewis, essi vengono rappresentati da
punti disposti intorno al simbolo dell’elemento

Es.

H

Idrogeno . . N .
131 . * :O.
(1e- di valenza) Carbonio ) )
1s2 2s? 2p? Azoto Ossigeno
(4edi valenza) 1s2 252 2p3 152 252 2p4

(Se-di valenza) (6e-di valenza)



Teoria di Lewis

Lewis osservo che gli elementi, quando reagiscono tra loro, tendono a
raggiungere la configurazione elettronica del gas nobile piu vicino, perdendo,
acquistando o condividendo elettroni di valenza.

Nel caso degli elementi del secondo e terzo periodo (n = 2 e 3) questo

corrisponde a possedere 8e  nel guscio esterno, da questo il nome di “regola
dell’ottetto” (I'idrogeno tende invece alla configurazione dell’elio, [He], con 2e").

Gli elementi dei quali ci occuperemo Iin seguito (C, N, O) appartengono al
secondo periodo e tendono a legarsi, formando composti, per raggiungere la
configurazione elettronica del gas nobile Neon, [Ne]

T[T

Energy
N
wn




Elettronegativita e legame chimico

| energia diionizzazione: energia necessaria ad estrarre uno o piu elettroni
daun atomo. E.I.>0

Ae affinita elettronica: energia, rilasciata o assorbita, quando un elemento
acquista un elettrone.

Elettronegativita di Mulliken:
tendenza di un elemento ad attrarre a sé la nuvola elettronica

I+Ae

Elett.neg. =



Teoria di Lewis — Legame lonico

Secondo Lewis il legame ionico e caratterizzato dal trasferimento di uno o piu
elettroni da un atomo all’altro. Piu precisamente da un atomo con bassa
elettronegativita ad un altro atomo con elevata elettronegativita (>1.9).

Si formano due ioni di carica opposta (anione carico negativamente e catione
carico positivamente) tra i quali si instaura un’interazione di tipo elettrostatico.

Generalmente questo tipo di legame si instaura tra elementi alle opposte
estremita della tavola periodica (elementi alcalini e alcalino-terrosi con alogeni).

Nel caso di LiF, utilizzando la simbologia di Lewis, avremo:

LR 4

Li¢ F — LiT:F:

LR 4

[He] [Ne]

In questo modo entrambi gli elementi raggiungono l'ottetto completo, cioe la
configurazione del gas nobile piu vicino (He per I'H e Ne per il F)



Teoria di Lewis — Legame Covalente

Il legame covalente diversamente dal precedente prevede che il legame si formi
per compartecipazione di doppietti elettronici, tra elementi con elettronegativita

uguale o <1.9.

Ciascun atomo contribuisce con un elettrone di un orbitale del guscio di valenza

Nel caso di H,, utilizzando la simbologia di Lewis, avremo:

H_H— HH (H-H)
[He] [He]



Argomenti - parte 2

e Red-ox

e Composti inorganici e nomenclatura
e Equilibri acido-base e pH

e Soluzioni tampone

e Cenni di elettrochimica



Reazioni chimiche

Ossidoriduzioni (Red-ox):
avvengono con scambio
di elettroni e variazione
del numero di
ossidazione.

Reazioni di scambio
ionico o acido base:
avvengono con scambio
di ioni o di protoni senza
alcuna variazione del
numero di ossidazione.



Reazioni Chimiche — Red-Ox

1 15
IA VIILA
+1
-1
H 2 13 14 15 16 17 He
A ImA IVA YA YVia  VIlA
+1 w2 +3 +2 #4 [ =1 +2 | <112 -1
4 |+3 s |1
+«5 3| -2
Li Be B LI ™ L F Me
+1 +32 +3 +2 +3 +2 +4 | +1 +3
+4 +5 +#H -2 | +5 +7
3 4 5 [ 7 8 9 1 11 12 - -3 -1
MNa | Mg | IIIB IVBE VB VIBE VIE — VIIIB — B nB Al Si P = 1 Ar
1 v +2 |+2+3 | s2 +2 +2 +1 +2 +3 +4 +3 +4 =8 | +1
+3 |+4+68 | =3 +3 +3 +2 -4 +3 -2 +5 +7
+6 | +7 -3 -
K Con Sc Ti L% Cr Nin Fe Con i Cu n Ga Ge As Se Br Kr
1 +2 3 +2 +3 +4 +5 | +1
I a [T s |2 +5 +7
-3 =1
Rh | Sr Y fr Ml Mo | Tc Ru Eh Pd Ag Cd In =n Sh Te | Xe
+1 +2 La -2 +1 + -3 +2 +3 +2 -1
wd +3 S 2 | +df
Cs Ba Lu HIF Ta W Re D= Ir Pt A Hg Tl Ph Bi Po Ad HEn
Feduction

| v

+4-2 41 -1 +2 -1 O +1 -2

M2 + 4HCl — e Mn Clo + Clo + 2H20

T

Oxidation



Gruppo 1A

lone

H+
Li*
Na*
K+

lone

cu2+
Fez+

Fei*
Hg2+
SIIE"'

5114"'

Nome

Ione idrogeno
Ione litio
Tone sodio
Ione potassio

Denominazione
sistematica

Tone rame(I)

[one rame(Il)
[one ferro(Il)

Ione ferro(III)
[one mercurio(I)

[one mercurio(Il)
[one stagno(II)

Ione stagno(IV)

Gruppo 2A Gruppo 3A
lone Nome lone Nome
Mg®*  Jone magnesio Al*  Jone alluminio
Ca?* Ione calcio
Sr2+ Ione stronzio

Ba?* Ione bario

Origine del simbolo dell’elemento o

Nome comune del nome comune dello ione
[one rameoso Cupr- da cuprum, il nome latino
del rame

[one rameico
Ione ferroso Ferr-da ferrum, il nome latino
del ferro

Ione ferrico

[one mercuroso Hg da hydrargyrum, il nome latino
del mercurio

[one mercurico

[one stannoso Sn da stannum, il nome latino dello
stagno

[one stannico



Reazioni Chimiche — Principali composti inorganici

Metallo + Ossigeno - Ossido MgO, CaO0, Li,O
Non-Metallo + Ossigeno => Anidride NO,, SO;, B,O,

Ossido + H,0 - Idrossido Na(OH), Ca(OH),
Anidride + H,0 = Acido = HNO;, H,SO,, HCI

Acido + Idrossido > Sale  NaCl, BaCO,, KNO,



Idracidi:

HF
HCI
HBr
HI
H,S

lone poliatomico

NH,*
OH-

NO,"
NO,-
CH,COO-
CN-
MnO,~
CrO,*
Cr,0.*

Ammonio
Idrossido
Nitrito
Nitrato
Acetato
Cianuro
Permanganato
Cromato
Bicromato

Anione Radice Nome

dell’anione
F- fluor Fluoruro
Cl- clor Cloruro
Br- brom Bromuro
i tod loduro
0% 0SS Ossido

S sulf Sulfuro

lone poliatomico Nome sistematico

HCO,~ Idrogeno carbonato (bicarbonato)
SO, Solfito

HSO," Idrogeno solfito (bisolfito)

SO,* Solfato

HSO," Idrogeno solfato (bisolfato)

PO Fosfato

HP) Idrogeno fosfato

H.PO - Diidrogeno fosfato



CsHg(g) + 50,(g) > 3CO,(g) + 4H,0(1)

Partendo da 100 g di propano in eccesso di ossigeno, quanti g di anidride
carbonica e di acqua si ottengono?

PM propano: 44 (uma); PM anidride carbonica 44; PM acqua 18

n =100/44 = 2.27 m

propano

MOlicy, = 6.82 M moli ;o = 9.08 m

9 o = 6.82 X 44 = 300.08 g g o = 9.08 X 18 = 163.44 g




Reazioni Chimiche — equilibri acido - base

- Arrhenius: acido libera H', base libera OH-
- BrOnsted-Lowry: acido libera H*, base accetta H
- Lewis: un acido accetta doppietti di elettroni (¢
un elettrofilo), una base cede doppietti di elettron1 (nucleofilo)

H—Cl H® c®

HC! & un acido forte secondo Amrhenius

H)O + H—ClI

Figura 18.1. lacido cloridrico € un base acido
acido forte secondo Arrhenius e
Bragnsted -Lowry. HCI & un acido forte secondo Brensted-Lowry




Reazioni Chimiche — equilibri acido - base
CONCENTRAZIONE
* Peso/volume [kg]/[m3]
* Peso/peso numero purp
* Molarita=> M=n/V  [mol]/[dm3]
* Molalilita 2> m=n/Ms [mol]/[kg]

* Normalita > N=M*n_, [eq]/[dm?]



Reazioni Chimiche — equilibri acido - base
EQUIVALENTE

* Per una redox n,, corrisponde al numero di elettoni
acquistati o persi dalla sostanza.

* Perun acido (o una base) n, corrisponde al numero di
ioni H* (o OH’) liberati.

* Per un sale che dissocia n,, coincide col numero di cariche
positive prodotte.



Costante di equilibrio — cenni di termochimica

Consideriamo una qualsiasi reazione in cui | reagenti A e B danno C e D come
prodotti. La reazione procede consumando i reagenti e formando i prodotti secondo i
coefficienti stechiometrici fino allo stabilizzarsi di un equilibrio dinamico.

aA+ bB S cC + dD

Tale equilibrio € descrivibile quantitativamente dalla legge di azione di massa che definisce la
costatne di equilibrio di questa reazione:

_ agap

 a%ab
« — LCI°ID]° . _ PP
[A]¢[B]” ~ P2pp

La costante di reazione definisce quanto una reazione sia spostata verso i prodotti (
verso dx) o verso | reagenti (verso sx).



Costante di equilibrio — cenni di termochimica

La spontaneita di una reazione e definita dalla variazione di una quantita

fisica chiamata energia libera G.
In particolare se:

AG = (Grinate — Giniziate) > 0 reazione non spontanea
AG = (Gﬁnale — Giniziale) =0 reazione al’equilibrio
AG = (Gfinale — Giniziale) <0 reazione spontanea

La costante di equilibrio K di una reazione e legata alla variazione di AG° (energia
libera standard) che rappresenta la variazione di energia libera della reazione in

condizioni standard (Temp=298 K e Press=1 bar).
AG°®

La relazione chelelegaé K = e RT

K puo quindi aumentare o diminuire all'laumentare della temperatura a seconda del
segno di AG°.



Reazioni Chimiche — Equilibri acido - base

K, = [H,0"][OH] =10

H,0" + A"

il [H,0" | = [OH- 107

[HA]

HA je—= < H'#+ A

VM

pH = -log a;;, = -log [H;0" ]

H,O + H,0 H,O* + OH-

_

pK_, = -log [H,0* | [OHT] = 14
[H;0" | [OH]

[H,0] pK_ =pH + pOH = 14

Da questa relazione di evince che il pH equivale al logaritmo negativo in base 10 della
concentrazione di ioni H;O".




Reazioni Chimiche — pH

[H504] 104 105 106 107  10€ 109 100 101 1'%

[OHT]

Em-" 10° 10° 107  10% 105 10* 10 10

carattere acido crescente carattere basico crescente

e ey

: nemraliﬁ

Figura 18.4. Scala del pH in funzione delle concentrazioni di ioni H;O" e ioni OH™.




Reazioni Chimiche — acidi e basi forti

Formula Nome

HCI acido cloridrico
HBr acido bromidrico
Hi acido iodidrico
HNO, acido nitrico
H,50, acido solforico
HCIO, acido perclorico
LiOH idrossido di litio
NaOH idrossido di sodio
KOH idrossido di potassio
Mg(OH), idrossido di magnesio
Ca(OH|, idrossido di calcio bario

Ba(OH),

idrossido di bario




Reazioni Chimiche — acidi e basi

Name of Acid Acid K, Name of Baze Baze Kp
Sulfuric acid Hz S0 large hydrogen sulfate ion H3 04~ very small
Hydrochloric acid HC1 large chloride ion C1™ very small
Mitric acid HHO, large nitrate ion NOS™ very small
Hydroniurm jon HaOrt 555 water Ha O 1.5 x 10718
Hydrogen zulfate jon H30," 1.2 %1072 sulfate ion S042" 83 x 1071
Phospharic acid HaPOy 751073 dihydrogen phosphate jon HaPO4~ 1.3 10712
Hexaaquairanlll} jan FeiH. 0% 63 x 1073 pentaaquahydroxoironilll} jon  Fe(H:OJOHEY 16 %1071
Hydrofluoric acid HF 7.4 %1074 fluoride jon F- 1.4 %1071
Formic acid HCO2H 1.8 %1074 formate jon HCO, ™ 5.6 %1071
Benzoic acid CeHeCO2H 6.3 % 1072 benzoate jon CeHeCO, 1.6 310710
tcetic acid CHyCOH 1.5 %1073 acetate fon CHyCO," 5 6 % 10710
Hexaaquaaluminum ion  AliHa O3 79x1070 pentaaquahydroxoaluminum jon  A1{H:CsOHEY 1.3 51079
Carbonic acid Ha GOy 4.2 %1077 huydrogen carbonate ion HCO5™ 2.4 %1078
Hydrogen zulfide Hx 5 131077 hydrogen sulfide ion HS" 11077
Dihydrogen phozphate jon  HpPO,” R hydrogen phosphate jon HP{O 42~ 161077
Hypochlaorous acid HC1O 35 x10°® huypachlarite ion C10 291077
Arnrnonium jon MH4* 5.6 x10°10 ammaonia HH;, 1.5 %1073
Hydrocyanic acid HCH 4.0 % 10710 cyanide on CH- 251077
Hexaaquaironill} ion FeiHaO)gsr 3.2 x 10710 pentaaquahydroxoirondlly ion  Fe(HaQ)eOHY  31x10°2
Hydrogen carbonate ion  HCO5™ 4.8 x 1071 carbonate ion L2 21x107
Hydrogen phosphate jon  HPO42- 6 x 10713 phozphate jon P43 2810t
Water Ho O 1.8 x 10718 hydroside fon OH- 555
Hydrogen sulfide jon HS- 13107 zulfide jon g2 1% 107




Reazioni Chimiche — Soluzioni Tampone

Le soluzioni tampone sono generalmente formati da un acido(o base)
debole e da un suo sale formato con una base (o acido) forte:

CH3;COOH + CH;COONa

Acido acetico lone acetato 3.7-5.6
CH;COOH CH;COOQ°

NH; + NH,CI

lone ammonio Ammoniaca

NH,® NH3

Le soluzioni tampone mantengono il pH costante per piccole aggiunte di
acidi o basi forti.



Reazioni Chimiche — legge gas perfetti

PV = nRT
R = 8.314472 J costante dei gas
mol - K
« seTensonocostanti PV = cost P eV sono:

INVERSAMENTE PROPORZIONALI

nRk T e V sono:

vV
* sePensonocostanti = — = COST  DIRETTAMENTE PROPORZIONALI
T P
P
T

nRk T e P sono:

* seV ensono costanti = T COSt  DIRETTAMENTE PROPORZIONALI



Elettrochimica — cella Galvanica

Zinco Rame
(anodo) (catodo)

d
Zn(s) o Zn**(ag) + 2 &~ Cu’*(ag) +2 e 2 Cu(s)



Elettrochimica — cella Galvanica
Reazioni di semi-cella:

Zn 2 Zn%* +2e- Ossidazione, avviene sempre all'anodo

Cu?*+2e- > Cu o .
Riduzione, avviene sempre al catodo

Zn + Cu?* 2 Zn?* +Cu

Potenziale di semi-cella: equazione di Nernst

£ — go RT l [Red]™
B nF [Ox]"
] RT [Cu] RT [Zn]
Ecatodo = E°catodo — ﬁ “in [Cu2+] Eqnodo = annodo _ ﬁ - In [Zn2+]

f- e.m = Ecqtodo — Eanodo




La reazione elettrodica e sempre la riduzione
specie ossidate

Fova 00

2(g

H202 (ag) + z".‘w + 28'
Mfo" (aq) + wm 4 k.
2HCIO o) * 2H’<.q) +2e
Mfo‘. (aq) + WM + &.
+ BH’M + be

Cog+2e
CriO7*" (aqy + 14H" g + 68
+ 4H'(m +4e

CD‘. (aq) + 2H’M‘ + 26'
NOy oy + 4H" oy + 3¢
CD.(Q) + ZHzo(n + 2e
ng.mo +2¢

NOy g+ 2H' gy + €
A" (aqy+ &

m;o(.q) + 2

Fea.(n) +€

M’!O‘- (aq) + 2’120‘]) + 28'
+2e
CIO; (o + HoOp + 26
Cu?* o * 2e’
SN** (0 + 267
+ Hzom +2e
Ti“ (n) + e-

Bro3' (aq)

02 Q)

2 g)

NO3- (ag)

T 1A A A

specie ridotte

2F° (a)

2H,0,

MO,y + 2H,0y,
Clz(g) + 2H20m
MR™* ) +4H,0),
Br (o) * 3H200)
200 ()

2C1** oy + THOp
24,0,

ClOy (aq) * H.Op,
2F (o)

Cl ag) + 20H (g
Hay,

NOagg) +HOg
Agiq

2Hg

s

MnO, (o) + 40H Q)
2 )

40H (a)

Cu,
250" o
NO," (o)
Tﬁ“w

+20H(Ill

E{volts)

+287
+1.77
+170
+163
+151
+144
+136
+133
+123

+123
+ 096
+089
+085
+080
+0.80
+079
+077
+ 060
+054
+040
+0.36
+034
+0,15
+001
+ 0,00
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Legami Deboli
La struttura e la reattivita delle molecole € legata alle caratteristiche elettroniche
degli atomi costituenti e dai legami che li uniscono.

Molte caratteristiche fisiche delle sostanze, come punto di fusione ed ebollizione,
sono pero influenzate da interazioni di legame piu deboli.

Tali interazioni vanno sotto il nome di forze deboli o intermolecolari e hanno
energia inferiori a quelle dei legami chimici visti finora (< 70 kJ/mol)

Una prima distinzione puo essere fatta sulla base della natura del legame, tra:
e Legame aidrogeno

e Legami dipolari

Converra ricordare che tali forze si instaurano generalmente tra molecole diverse
(forze intermolecolari), ma possono intervenire anche tra atomi e gruppi presenti
nella stessa molecola e non legati covalentemente (forze intramolecolari)



Legami Deboli — Legame a Idrogeno

Il legame a idrogeno € uno tra i piu forti legami deboli, con energie di legame fino
ai 50 kJ/mol.

Si instaura tra un atomo molto elettronegativo e I'atomo di idrogeno legato ad un
altro atomo molto elettronegativo.

In generale interessa i composti contenenti legami
O-H, N-H e atomi di O, N, F e CI.

Puo essere sia inter- che intra- molecolare.

Es.
acqua, H,O acido salicilico

¢

g ©




Legami Deboli — Legame a Idrogeno

L ’'effetto del legame a idrogeno sulle proprieta chimico-fisiche delle sostanze puo
essere facilmente evidenziato confrontando le temperature di fusione ed
ebollizione degli idruri degli elementi del 14° e 16° gruppo.

20 - 120 -
] 100 - H,0
0 H,0 2
] a0 4
-20 4 &0 4
40 40 1
5 60 g 9
< H,Te E 0
2 501 H,Se G
s ’ 5 0
E 100 E H2$ E -0
NJRCTE 3 7
= - ] =
] 90 1
-140 3 -100 4
160 ] SnH, -120 -
] -140 +
180 CH, GeH, i
] SiH,
_EDD T T 1 _180 T T 1
a a0 100 120 a a0 100 150
Massa Molecolare (uma) Massa Molecolare (umay)

L’acqua rispetto agli altri idruri del gruppo puo dare legame a idrogeno.

Lungo il gruppo si pone in evidenza l'effetto del peso molecolare.



Legami Deboli — Legami Dipolari

| legami dipolari possono essere dovuti ad interazioni tra dipoli e cariche nette
(ioni) o alle forze di Van der Waals.

Si tratta dell’'interazione attrattiva tra uno ione, a i

Sia esso positivo 0 negativo, e i dipoli costituiti +$, @ﬁ

dalle molecole del solvente nel quale gli ioni

sono disciolti. ‘;é Q

L’energia di tale interazione e data dall’'espressione:

Il primo € il caso del legame ione-dipolo.

Un solvente molto polare (elevato momento di dipolo pu e costante dielettrica «)
dara interazioni molto forti con gli ioni e li stabilizzera riducendo I'interazione tra gli
ioni di carica opposta (proporzionale a 1/4mrer).

Ad es. metanolo € = 33¢,; acqua ¢ = 78¢,, benzene ¢ = 2.24¢, (g, nel vuoto)



Legami Deboli — Forze di Van der Waals

Le forze o interazioni di Van der Waals sono interazioni intermolecolari molto
deboli e si possono instaurare sia nello stato gassoso che in fase condensata.
Si possono distinguere in:

e Interazioni tra dipoli permanenti (forze di Keesom)
e Interazioni tra dipolo permanente e dipolo indotto (forze di Debye)

e Interazioni tra dipolo istantaneo e dipolo indotto (forze di London)

Forze di Keesom

Si instaurano tra molecole aventi un
momento di dipolo permanente. Le
estremita parzialmente positive del
dipolo molecolare attraggono quelle
parzialmente negative.




Legami Deboli — Forze di Van der Waals

Forze di Debye

Si instaurano tra molecole aventi un R >

momento di dipolo permanente e molecole ~ __| -

apolari. Le prime inducono un momento di . S

dipolo nelle seconde (polarizzazione).

Forze di London

Sono anche dette forze di dispersione e si s p

instaurano tra molecole apolari. La - Es.
formazione casuale di un dipolo istantaneo A V&

induce un dipolo nelle molecole vicine. S+, R

Dipendono dalla polarizzabilita delle
molecole e tanto piu “estesa” e la molecola
tanto maggiore e il loro effetto. Sono a
cortissimo raggio (proporzionali a rf).

GEHH




Reazioni Chimiche — Termodinamica

Dal punto di vista termodinamico una reazione puo essere descritta attraverso le
grandezze di stato entalpia ed entropia.

L'entalpia (AH) o calore di reazione, indica il calore scambiato durante la

reazione a pressione costante e rappresenta la forza relativa dei legami rotti e
formati nella reazione.

In genere vengono tabulati i valori di entalpia standard di reazione, AH® (misurati
aP=1atm).
AH > 0 per reazioni con assorbimento di calore (endotermiche)

AH < 0 per reazioni con cessione di calore (esotermiche)

L'entropia € invece la misura del disordine di un sistema. La variazione di
entropia (AS) in una reazione rappresenta la variazione nel disordine tra reagenti
e prodotti.

AS >0 per reazioni in cui aumenta il disordine

AS <0 perreazioniin cui diminuisce il disordine



Reazioni Chimiche — Termodinamica

Quando studiamo una reazione chimica, e utile comprendere se essa sia
spontanea 0 meno. La spontaneita di una reazione chimica e data dalla grandezza
termodinamica energia libera (di Gibbs, G) o meglio dalla sua variazione durante

la reazione.

aA+bB =—= cC+dD

AG = AH - TAS

AG = AG°+RT In

Per una reazione
all’equilibrio AG =0
percio:

d

Ao @
o_ _ eq~ Deq
AG® = —RTIn—=7
Aeq ~'Beq

= -RTInK,,

AG°® c,d

K —e r1 - %%
eq a,b
a'Aa'B

Energia libera

acap
ajap

°}

Coordinata direazione \ Coordinata di reazione \
reazione esoergonica reazione endoergonica
il AG® & negativo il AG"2 positivo
Keq> 1 Keq <1




Reazioni Chimiche — Cinetica

La cinetica descrive la velocita di reazione e ci permette di comprendere |
fenomeni associati alla velocita di una trasformazione cioe il meccanismo della

reazione chimica.

La velocita di una reazione e direttamente proporzionale a:

 concentrazione dei reagenti

aA+bB —— cC+dD

e temperatura

Se consideriamo una
reazione semplice, che
avviene in un’unica
collisione, vale I'eq. di
Arrhenius:

Energia

f \

E

k=2Ze RT

v =C;—Ct:=ka\C§

E, \~—— E,piu grande —— reazione pil lenta

reazione piu lenta

reazione piu veloce

Coordinata di reazione



Reazioni Chimiche — Cinetica

Il massimo di energia € chiamato stato di transizione.

e
E’ una specie ad elevato contenuto energetico, W= d,mg':;é";o
non isolabile, dove i legami sono parzialmente rotti Al =
e parzialmente formati. E
A—-B+C A+B-—C
Come rappresentare uno stato di transizione? —
# 2il simbolo dello
$ stato di transizione
() A----B-----------C
A—B +C — () A B------- C A + B—C
e M) Aeeeeenanns Bes-<C orodott
stato di transizione % : ! 2 :
precoce  © endoergonica tardivo
Secondo il postulato di Hammond m‘
la forma dello stato di transizione
e simile a quella dei reagenti se
AG < 0, a quella dei prodotti se | X\ e
AG > 0. R C
m A B ------- o
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La prima definizione di chimica organica e
di composti organici si deve a Berzelius
(1807) “sono organici queli composti
elaborati dagli organismi viventi (animali e
vegetall) e costituiti prevalentemente da
carbonio. La chimica organica e quella
scienza che studia | comportaments
chimici e fisici dei composti organici.”




Gruppi Funzionali

Le principali famiglie di composti sono:

1) contenenti solo C e H:

Famiglia Struttura del Giuppo Esempio Nome Suffisso
Alpags (solo legami singoli CH3CHj,3 Etano -G
C-He C-C)
. / Etene
._ - N = - ene
Alcheni C (—\ =t (Etilene)
Etino ;
A oy 8 E— RE— , - ino
Alchini =K H—C=C—H (Acetilene)
H H
: A
Al 'elll N e e H—E C—H Benzene
(aromatici) 3\ Vi \ 4
C—C E—K
/ \ / \



Gruppi Funzionali

2) contenenti eteroatomi (alogeni, N, O e S):

Famiglia Struttura del Gruppo Esempio Nome Suffisso
| e ’
Alogenuri —C—X CH,CI Clorometano
) |
- |
Alcoli —C—O0—H CH,OH Metanolo - olo
|
: | | | o
Eter —_ (|? — 00— CI —_ CH;OCH;, Dimetil etere etere
. | O .
Ammine — (I. —N— CHsNH, Metilammina - anminda
Tioli | . : .
1011 —C—S—H CH,;SH Metantiolo - tiolo



Gruppi Funzionali

3) contenenti doppi legami C=0 (carbonile):

Famiglia Struttura del Gruppo Esempio Nome Suffisso
@) )
e [ ”. > ”‘ Etanale
Aldeidi —= (I. —e—H CH;CH (Acetaldeide) - ale
O O
| | | Propanone
Chetomn — CI — T — CI — CH3CCH, (A clet( one) - one
0 O _ _
Acid L _— Acido etanoico  Acido
carbossilici —(I' —C—0—H CH,COH (Acido acetico) - oico
O O
R |l | W - Metil etanoato - oato
stert 3 CI 8 CI e CHLOCH, (Acetato di metile)
O O 0O 0O
—— | [ I I Etanoil etanoato
Anidridi — Cl —C—0—C— cl = CH,COCCHs  (Apidride acetica)
O O :
e | 1 | I Etanammide S
Ammidi —C—C—N— CH,CNH, (Acetammude) "



Gli Idrocarburi

La prima grande classe di composti organici che prenderemo in considerazione e
quella degli idrocarburi.

Il loro nome deriva dal fatto che la loro formula contiene esclusivamente H e C,
cioe e di tipo C H,,.

Tra gli idrocarburi si distinguono diversi sottoclassi di composti, sulla base del
particolare gruppo funzionale. Distingueremo tra:

IDROCARBURI
\
’7 ALIFATICI —\ AROMATICI
SATURI INSATURI
(70|0 legami singo’Ii) (I|egami multip|li)
Alcani  Cicloalcani Alcheni  Alchini

(legami doppi) (legami tripli)



Orbitali Ibridi

Prendiamo ora in considerazione la molecola del metano, di formula CH,

Se consideriamo la configurazione

elettronica del carbonio nello stato Carbonio (6e°)

fondamentale:
T
.| (1] 2"
@ 2s
Esso dispone di quattro elettroni di . [He] 2s2 2p2
valenza, dei quali solo due (negli 1]
orbitali p) sono spaiati e quindi 1s

disponibili per formare legami covalenti

Nella realta nella molecola di metano, il carbonio forma quattro legami con
altrettanti atomi di idrogeno, richiedendo la disponibilita di quattro elettroni spaiati

Inoltre, | legami che forma sono tutti e quattro equivalenti, indicando quindi che
anche gli orbitali di partenza siano del tutto equivalenti



Promozione

Per spiegare queste anomalie si ricorre ai concetti di promozione ed ibridazione
La promozione consiste nell’eccitazione di un elettrone nell'orbitale s per
“Inviarlo” nell'orbitale p vuoto disponibile

In questo modo si ottengono 4 elettroni spaiati, per la formazione di altrettanti
legami covalenti

Lo stato eccitato dell’atomo viene detto stato di valenza

I I
© 11 2p _9 f 2p
5| 2 S| 2
gl = —> & =

1] [
1s 1s
stato fondamentale stato di valenza

A seguito della promozione abbiamo 4e- spaiati ma in orbitali di diversa energia e
geometria; si procede quindi all'ibridazione



Ibridazione

L'ibridazione consiste nel “mescolamento” degli orbitali s e p del guscio di
valenza, nello stato di valenza, per formare degli orbitali di opportuna geometria.

In generale, si puo invocare l'ibridazione per spiegare il legame e la particolare

geometria di diverse molecole
Il numero, I'energia e la forma degli orbitali ibridi dipende dal numero e dal tipo di

orbitali di partenza “mescolati”

Tali orbitali hanno uguale energia e forma e sono ciascuno occupato da un solo
elettrone.

I » L
2 —> —

Tl Ll E

Energia
Energy

Energia

In questo modo il carbonio puo formare quattro
legami equivalenti con i quattro idrogeni.



Ibridazione — Alcani sp3

Nel caso del carbonio, possiamo distinguere tre tipi di ibridazione.

- Ibridazione sp?

(1 orbitale s e 3 orbitali p)

(A A

Ibridi sp?

Energy

Sono 4, hanno energia compresa tra quella degli orbitali di
partenza e sono disposti a 109° 28’ tra loro (geometria tetraedrica)



Gli Alcani - Nomenclatura

Il nome degli alcani a catena lineare (esclusi i primi quattro) si costruisce
direttamente dal numero di atomi di carbonio della catena (prefisso)

seqguito dal suffisso —ano.

nome stiuttura di Lewis stiuttura condensata modello a sfere e hastoncini
i
metano H—~C—H CH,
|
H
&
etano H—C—C—H C")C“)
£
H H
1y
propano "~‘f—¢~$*" CHyCH,CH;
HHH
kil
butano u-(l:$-$$u CHCH,CH,CH,
HHHH

Seguiranno: pentano, esano, eptano, ottano, nonano, decano, ecc.



Gli Alcani — Radicali Alchilici

Rimuovendo un idrogeno da una catena alchilica si ottiene un gruppo
alchilico.

I nome di un radicale alchilico si ottiene sostituendo il suffisso -ano
dell’'alcano corrispondente con il suffisso -ile.

Il nome dei radicali alchilici @ molto importante per la nomenclatura degli
alcani ramificati.

Alcano Struttura Radicale Nome Radicale
metano CH,- metile
etano CH,CH,- etile
propano CH,CH,CH,- propile
butano CH,(CH,),CH,- butile




Gli Alcani — Isomeria di Struttura

Classificazione degli atomi di carbonio

Nei composti organici gli atomi di carbonio sono classificati in base al
numero di altri carboni a cui sono legati:

Carbonio Primario (1° ): legato a un solo atomo di carbonio

Carbonio Secondario (2° ): legato a due atomi di carbonio

Carbonio Terziario (3° ): legato a 3 atomi di carbonio

Carbonio Quaternario (4° ): legato a 4 atomi di carbonio

carbonio 4° carbonio 2° 10
e/ G \
HSC C CH2 CH CH3 (CH3)3CC‘HQCH2CH(CH3)2

|
|
/ CH3 \ . 4° 2o 20 30 10
carbonio 1° carbonio 3°




Gli Alcani — Nomenclatura

Per assegnare il nome sistematico ad alcani ramificati dobbiamo analizzare le

regole previste dalla IUPAC.

1° Stadio: Individuare la catena carboniosa continua piu lunga.

4-metilottano

CH,\

P CH,CH,CH,

tre diversi alcani con idrocarburo d-etilottano

genitore ad otto atomi di carbonio

3 p| ]
cu,cu,cu,t‘fua{,cuzcu,

CHCIHCHCH

4-propilottano

2°  Stadio: Individuare il

sostituente e numerare

dall’ estremita ad esso piu vicina.

3

2-metilpentano

] 2 3 4 5 6 5 B } 2 |
CH;CHCH,CH,CH, cn,cnzcuzclncu,cu,

CH,CH;
3-etilesano

la catena partendo



Gli Alcani — Nomenclatura

3° Stadio: Costruzione del nome definitivo.

Il nome finale si costruisce scrivendo nell’'ordine da sinistra a destra: posizione
del sostituente, trattino, nome del sostituente, nome della catena principale (fusi
In un'unica parola).

'posizione sostituente | = nome sostituente | catena principale

Es.: catena principale continua piu lunga e a 8C — ottano.
sostituente: etile.

sostituente: etile
catena piu lunga: ottano

Y%
6




Gli Alcani — Nomenclatura

Se la catena principale porta piu sostituenti, si assegna
il numero piu basso possibile al 1° sostituente.

Il nome si assembla sistemando | sostituenti in ordine

alfabetico.

Se tutte le possibili direzioni di numerazione portano
allo stesso numero per il 1°
I” ordine che da il numero piu basso al 2° sostituente.

CH,CH,?HCHZCI:HCH,CH,CH,

CH; CH,CH,
5-etil-3-metilottano

non
4-etil-6-metilottano

perché 3 <4

sostituente si sceglie

(I:H, cl:H,CH,
CH,CH;(EHCHCH,CHCH;CH,

CH,
6-etil-3,4-dimetilottano

non
3-etil-5,6-dimetilottano
perché 4 <5

Le posizioni

Quando ci sono piu sostituenti uguali si usano
prefissi di-, tri-, tetra-, etc.

sostituenti si indicano con
numeri separati da virgole posizionati sempre
prima del nome del sostituente.

Nel sistemare in ordine alfabetico i sostituenti
bisogna ignorare i prefissi.




Gli Alcani — Nomenclatura

Se tutte le possibili direzioni di numerazione portano agli stessi numeri bisogna
dare il numero piu basso al sostituente con priorita alfabetica.

j s
CH,CH(EHCH, CH,CH;CHCH;(EHCH;CH,
Br CH3
2-bromo-3-clorobutano 3-etil-5-metileptano
non non
3-bromo-2-dorobutano S-etil-3-metileptano

Se si possono individuare 2 catene di uguale lunghezza, si sceglie quella con il
maggior numero di sostituenti.

} 4 S o ] | N b 6
CHCH,CHCH,CH;CHy CHCH;CHCH;CH,CHy
'CHCH, CHCHy

lCH3 CH3

3-etil-2-metilesano (due sostituenti) non
3-isopropilesano (un sostituente)




Gli Alcani — Nomenclatura

Sostituenti ramificati

Molto spesso ci si ritrova a dover assegnare il nhome IUPAC ad idrocarburi
ramificati che presentano sostituenti che non sono semplici radicali alchilici lineari.

Nella nomenclatura di molecole di questo tipo € necessario assegnare anche la
nomenclatura ai sostituenti ramificati (quelli in blu).

Jeone si chiama? ~ come si chiama?
CHa CH.
1
H.C CH,
catena principale: CH, CH;\ catena principale:
9 la pit lunga la pil sostituita

Per questi tipi di sostituenti e possibile utilizzare sia una nomenclatura tradizionale
che una nomenclatura sistematica.



Gli Alcani — Nomenclatura

Nomenclatura d’ uso di sostituenti ramificati

Per sostituenti ramificati costituiti da una catena principale a 2, 3, 4 e 5 atomi di
carbonio & possibile utilizzare nomi d’ uso.

| principali nomi d” uso che possono essere usati nella nomenclatura IUPAC sono
riportati sotto e ricordano le unita strutturali iso e neo oppure il tipo di carbonio
sostituito (sec per secondario e tert per terziario).

H3 H3
isopropile sec-butile isobutile
CH, CH,4
CH4C CH,CHCH,CH, CH,CCH,
Hj Hj Ha
tert-butile isopentile neopentile 4

7-(2,3-dimetilbutil)-4-etil-6-metildodecano


http://www.federica.unina.it/mini/img.php?src=../files/_docenti/zampella-angela/img/zampella-77-03-17.jpg

Nomenclatura degli alcani - Esercizi
Mostrare la formula di struttura delle seguenti molecole:

1) 3-etil-4-metilesano
CH,

2) 2,2,3,4-tetrametilpentano
CHs

3) 3-isopropil-2,2-dimetilesano,
H4C

oppure
3-(1-metileltil)-2,2-di-metil-esano



| Cicloalcani

| cicloalcano semplici hanno formula molecolare C_H, . La formula diventa C H,_ .,
se nella molecola sono presenti x anelli.

H\ /H H\ /H
H H H H H H H H
\W4 C Cc
c :,‘c—c{\ AN N4 )c/ \cL
H H C C H H
/N P A T
H “SH / \ H— ~~H / e\
H H [ S
H H H H
C3Hg C4Hg CsHio CgHiz
Ciclopropano Ciclobutano Ciclopentano Cicloesano

Nell” anello a 6 membiri gli angoli di legame sono quelli corretti per una geometria
tetraedrica (109.5°) mentre in quelli piu piccoli (3, 4 e 5 termini) o piu grandi, gli
angoli di legame sono significativamente differenti. Questo risulta in una tensione
d’” anello che li rende suscettibili di reazioni di apertura d’ anello

La nomenclatura deriva da quella degli alcani lineari di pari numero di atomi di
carbonio con I’ aggiunta del prefisso ciclo-.



Gli Alcani — Reazioni

3) Terminazione: i radicali si ricombinano per formare legami singol

Le reazioni radicaliche di interesse pratico sono due:

A
e Combustione: C.H,.r + (Bn+1)/20, —» n CO,+nH,0O

. A
e Alogenazione: 2 CH, + 2Cl, — 2 CH,CI + 2 HCI



Ibridazione — Alcheni sp?

- Ibridazione sp?

(1 orbitale s e 2 orbitali p) s P =

Ibridi sp?

Energia
Energia

[l [l

1s 1s

Sono 3, hanno maggiore carattere s rispetto
agli sp® e sono disposti a 120° tra loro
(geometria trigonale planare)

Etene, C,H,
nell’etene il C e legato a 3 atomi, percio ¢ ibridizzato sp?; i tre
orbitali ibridi vengono utilizzati per formare il legami ¢ C-C e i

2 legami ¢ C-H:

L'orbitale p non ibridizzato forma il legame n C=C per
sovrapposizione laterale:

legame o

globalmente la molecola e caratterizzata da 4 legami singoli
C-H ed 1 legame doppio C=C.



Gli Alcheni — Nomenclatura

Gli alcheni, chiamati tradizionalmente olefine, possono essere identificati in
modo univoco attraverso regole simili a quelle viste per gli alcani.

Anche il nome di un alchene deriva direttamente dal numero di atomi di carbonio
che lo costituiscono, ricordando pero che:

1) Il suffisso e — ene.
2)  Sideve scegliere la catena piu lunga che comprenda il doppio legame

PN

5 3 i
2-etil-1-pentene




Gli Alcheni — Nomenclatura

3) Si numerano i carboni in modo da assegnare al doppio legame il numero
piu basso possibile.

6,6-dimetil-3-eptene

4) Nei cicloalcheni si assegna I'1 al doppio legame in modo che gli altri
sostituenti abbiano il numero piu basso possibile.

4 5
o
4 2
4 by

1,4-cicloesadiene 3,3,6-trimetilcicloesene 4,6,6-trimetilcicloottene




Gli Alcheni — Stereoisomeria

Isomeria cis/trans

Se consideriamo il 2-butene, osserviamo che puo esistere in due forme distinte:

H
HaC CH; Hal
N s c/ C=C
” i / “cH
- H H 3
cis-2-butene trans-2-butene

Esse differiscono per la posizione dei gruppi metilici rispetto al doppio legame.

Tradizionalmente le due strutture (isomeri) sono indicate nell’ ordine: isomero
cis e isomero trans.

Si tratta di isomeri configurazionali o alternativamente definiti isomeri
geometrici e sono composti con proprieta fisiche e chimiche diverse.



Gli Alcheni — Reattivita

La chimica degli alcheni e legata strettamente alla presenza del doppio legame,
che si puo considerare un base di Lewis (nucleofilo).

Quindi essi reagiscono con elettrofili, cioe con molecole che tendono ad
interagire con la densita elettronica .

Le reazioni degli alcheni possono essere classificate in:
e Addizione elettrofila
e Addizione sin

e Rottura ossidativa del doppio legame



Ibridazione — Alchini sp

I T 2p

Ibridi sp

Energia

3) Etino, C,H,

nelletene il C é legato a 2 atomi, percio e
ibridizzato sp; i due orbitali ibridi vengono
utilizzati per formare il legame o C-C e |l
legame ¢ C-H:

| due orbitali p non ibridizzati formano, per
sovrapposizione laterale, due legami =«
perpendicolari tra loro:

globalmente la molecola e caratterizzata da 2
legami singoli C-H ed 1 legame un triplo C=C.

legame o formato per
sovrapposizione sp-s

legame ¢ formato per
sovrapposizione sp-sp




Chiralita

Il termine chirale deriva dal greco. Un oggetto chirale non e sovrapponibile alla
sua immagine speculare. La mano e chirale in quanto se osserviamo la mano
sinistra allo specchio non vediamo la mano sinistra ma la mano destra.

senza simmetria

YELP = mano

Oggetti sovrapponibili alla propria immagine
speculare sono definiti achirali. La sedia e un
esempio di oggetto achirale.




Chiralita

Carbonio asimmetrico

Anche le molecole, come tutti gli oggetti possono essere chirali. Molecole non
sovrapponibili alla propria immagine speculare sono dette chirali.

Dal punto di vista pratico una molecola

organica € chirale quando presenta un | '
atomo di carbonio ibridizzato sp* che e C NG W
legato a quattro sostituenti differenti e f\“*‘ =t

(carbonio asimmetrico).

o
-

| due stereoisomeri, cioe le due
immagini speculari non sovrapponibili di
una molecola con un carbonio
/C‘“- /‘C\ asimmetrico, si chiamano enantiomeri.




Chiralita

Esempi di molecole con un carbonio asimmetrico:

CH3CH2CH26|HCH2CH2CH2CH3

OH
4-ottanolo

cuaéncuzcm3
Br

2-bromobutano

?"3
crgcncnzc'lzncuzcu3

CH;
2 4-dimetilesano

Individuare il carbonio asimmetrico nelle seguenti molecole:

Br

CH;

CH;

|
cn@mzon ocmc»@nzcna cu;c@(ug,
OH

CHITHEREHIEH) CH=C

NH;

CH3 CH,

CH;
Cl




Stereoisomeria — Nomenclatura

Denominazione degli enantiomeri: sistemaR e S

Come si possono distinguere, nominandoli, due enantiomeri?

Il metodo piu utilizzato e quello di Cahn-Ingold-Prelog (regole CIP) che
consiste nellassegnare la lettera R (rectus = destro) ad un enantiomero e la

lettera S (sinister = sinistro) all’altro enantiomero.

Il sistema R,S indica la configurazione (disposizione) degli atomi intorno
all’atomo di carbonio asimmetrico.

Es.

| |
ey 4 4 V‘V'C 4
H H™ /" CH,CH,
H3 C3H3 ‘

1 ]

.- I?r Br

L

P
CHiCH, ™ }

(S)-2-bromobutano (R)}-2-bromobutano




Stereoisomeria — Nomenclatura

Alle tre regole fondamentali CIP, se ne puo aggiungere una quarta.

4) Per passare da uno stereoisomero ad un altro basta scambiare tra di loro due
gruppi qualsiasi legati al carbonio stereogenico.

Ad esempio, scambiando tra di loro il metile e l'etile nel (R)-2-butanolo, si ottiene
chiaramente lo stereoisomero S, enantiomero di quello R.

1)QH " L) OH
H:;%%)ZCH:B :> CH3H,C 33)
3 2)

| due enantiomeri hanno uguali punti di fusione ed ebollizione, uguale densita e
indice di rifrazione ma, hanno diversa attivita ottica (capacita di ruotare la luce
polarizzata) ed interagiscono in modo diverso con altre molecole chirali.



Gli Alcoli

Gli alcoli sono composti in cui un atomo di idrogeno di un alcano e sostituito da
un gruppo -OH.

Possono essere indicati in modo generale come R-OH, ponendo in evidenza la
composizione costituita da un frammento alchilico e da un gruppo funzionale
ossidrilico.

L’ ossigeno ha la stessa geometria angolata dell’ ossigeno nell’ acqua, con due
doppietti di non legame.




Gli Alcoli

La presenza dell'ossidrile, oltre ad incidere sulla reattivita di queste molecole, ne
determina anche il comportamento chimico-fisico.

Il legame C-O e polarizzato per la maggiore elettronegativita dell’ossigeno.

\E:"c:—o’H o
/ O+ o

In particolare la presenza di interazioni come il legame a idrogeno fa si che, a

differenza dei corrispondenti alcani di simile peso molecolare, gli alcoli siano
liquidi a temperatura ambiente.

Composto Peso Molecolare T ebollizione
H,O 18 100

CH, 16 -161
CH,OH 32 64.6
CH,;CH;, 30 -89




Gli Alcoli — Nomenclatura

Gli alcoli hanno dei nomi d'uso che consistono nella parola alcol seguita dal
nome del radicale alchilico.

I 3
CH;CH,0H CH;CH,CH,0H CH3(|3H0H CH;(l.‘,CHZOH
= | =
alcol etilico alcol propilico CH, CH,
alcol isopropilico alcol neopentilico

La nomenclatura IUPAC prevede di nominare gli alcoli secondo le regole viste
per gli alcani corrispondenti.

Si dovra scegliere la catena piu lunga che comprenda il carbonio cui 'ossidrile e
legato e utilizzare la desinenza -olo, indicando col numero piu basso possibile la
posizione del gruppo funzionale.

Ad esempio per gli alcoli riportati sopra i nomi IUPAC saranno nell’'ordine:

etanolo, 1-propanolo, 2-propanolo, 2,2-dimetil-1-propanolo



Nomenclatura degli alcoli — Esempi

CH;—OH Metan-olo

CH;CH,—OH Etan-olo

CH3CH20H20H2_OH Butan'OIO

4-metil-3-propil-2-eptanolo




Gli Alcoli — Reattivita

Reazione di Sostituzione Nucleofila

Per poter sostituire il gruppo ossidrilico con un altro nucleofilo e quindi necessario
operare in modo da renderlo un migliore gruppo uscente

Questo € possibile facendo reagire I'alcol con un opportuno acido di Lewis come:

- H* (reazione con acidi alogenidrici)

Nd e O N M g
/ \> H—Br / o \
C—a0: —» B, _ c—0¥Y — Br—~(’

\+ H-ZBr V/ o H \

- Ossidazione (classicamente per reazione con acido cromico H,CrO,)

Alcol primario = aldeide —> acido carbossisilico
Alcol secondario = chetone
Alcol terziario = non si ossida



Le ammine sono una classe di composti caratterizzati dalla presenza del legame

Le Ammine

singolo C-N.

A seconda del numero di gruppi alchilici legati all’azoto possiamo avere:

Ammine primarie

Ammine secondarie

Ammine terziarie

Sali di ammonio quaternari

R-NH,

R,-NH

R,N

R,N*

IIH} /

:U: In} /

& A
Iln} /

~

N ___Rlll
®

A,




Le Ammine — Nomenclatura

Il nome delle ammine semplici si ottiene combinando il nome del gruppo alchilico
o dei gruppi alchilici presenti sul’atomo di azoto, preceduti dal prefisso che ne
indichi il numero (es. di-, tri-, tetra-, ecc.) e con il suffisso —ammina.

CHz;—NH,
CH;CH,—NH,

CH3CH20H2_NH2

metilammina

etilammina

(CH3CH,CH,)3N  tripropilammina

propilammina

(CH3CH»)oNH dietilammina

Se | gruppi alchilici legati allatomo di azoto sono diversi, 'ammina prende |l
nome dal gruppo alchilico piu complesso mentre gli altri gruppi sono indicati in
ordine di complessita decrescente con il nome preceduto da una N.

CH,—NH—-CH,CH,

N-etilbenzilammina




Le Ammine

La struttura geometrica delle ammine e piramidale.

Dispongono di un doppietto di non legame sull’azoto. \)

H/N""”IH

R

Cl - - Il legame amminico e polare anche se
X\) \?I in grado minore rispetto agli alcoli
HAéc,:\;\\FIH :;Q\;\\FIH HAéNx‘\\*H ('azoto € meno elettronegativo) e la
- q q presenza di idrogeni nelle ammine
primarie e secondarie permette

=3 =1.85D =1.47D y. . . .
i HE e g l'instaurarsi di legami a idrogeno.

Hanno punti di ebollizione intermedi tra quelli degli alcani e quelli degli alcoli di pari
peso molecolare.

Sono solubili in acqua (allaumentare della catena alchilica pero la solubilita
diminuisce)



| Composti Carbonilici

| composti carbonilici prendono tale nome dalla presenza del doppio legame
C=0, detto gruppo carbonilico.

T
C
X OB

Le due classi di composti carbonilici noti sono:

e Aldeidi — il carbonile e terminale, cioe legato ad un solo O
atomo di carbonio e ad un atomo di idrogeno. (II:
AN
R H
e Chetoni — il carbonile e interno, cioe legato a due altri
atomi di carbonio. (l?
C.
R™ R

(R ed R’ sono alifatici e/o aromatici)



Le Aldeidi — Nomenclatura

Alcune aldeidi semplici hanno nomi di uso comune:

e formaldeide HCH=0

e acetaldeide CH;CH=0

e propionaldeide CH;CH,CH=0

e Dutirraldeide CH;CH,CH,CH=0
e benzaldeide PhCH=0

Nella nomenclatura IUPAC le aldeidi vengono nominate scegliendo la catena di
atomi di carbonio piu lunga che inizi con il gruppo carbonilico, al quale viene
assegnato il numero 1.

Il nome e quello dell’alcano di corrispondente lunghezza piu il suffisso -ale.

Es. Br Se il gruppo -CHO deve
ClH 0 essere considerato un
CH3 2 P 2-bromopropanale sostituente, prende |l

° F|| suffisso -carbaldeide.




| Composti Carbonilici — Reattivita

La densita elettronica = del doppio legame C=0 e polarizzata verso I'atomo di
0ssigeno, piu elettronegativo, con una parziale carica positiva sul C.

o 8 Inoltre, la geometria trigonale planare del C
| - | (sp?) lo rende facilmente accessibile all’attacco
O PN da parte di nucleofili.
5. Queste caratteristiche rendono aldeidi e
O chetoni altamente reattivi verso le reazioni di
l'; addizione nucleofila.
o

Addizione Nucleofila

@) _.._@
Il meccanismo generale dell'addizione nucleofila ||) (|)
prevede sempre un primo passaggio con l'attacco /C\ — Co
del nucleofilo (Nu?) sul C carbonilico e la ) S~ \"’”
conseguente rottura del legame 1 e la formazione Nué Nu

di un alcossido.



Gli Acidi Carbossilici

Gli acidi carbossilici sono composti caratterizzati dal gruppo carbossilico -COOH.

O

R—C//
\
OH

Un acido carbossilico e composto di tre parti: un gruppo ossidrilico, un gruppo
carbonilico ed un gruppo alchilico variamente sostituito, legati allo stesso atomo di

carbonio.
O O
\ \
OH OH

Se il gruppo carbossilico e legato ad un radicale alchilico (—R) parleremo di acidi
carbossilici alifatici, se e legato ad un anello benzenico (-Ph) parleremo di acidi
carbossilici aromatici.




Gli Acidi Carbossilici - Nomenclatura

Gli acidi carbossilici hanno dei nomi d’'uso comune, che ne indicano in genere la
provenienza.

Ad esempio:

* Acido formico HCOOH
* Acido acetico CH;COOH

* Acido propionico CH;CH,COOH

* Acido butirrico CH4(CH,),COOH
* Acido caprilico CH3(CH,),COOH
* Acido laurico CH,(CH,),,COOH

* Acido stearico CH3(CH,),,COOH




Nomenclatura degli acidi carbossilici — Esercizi

Definire in nome IUPAC dei seguenti acidi carbossilici:

HCOOH
acido metanoico CH,COOH

acido etanoico CH,CH,COOH

acido propanoico

CH;(CH,),COOH
CH;(CH,)gCOOH acido butanoico
acido decanoico
CH;(CH,),,COOH
acido dodecanoico
CH,(CH,),,COOH

acido ottadecanoico



Gli Acidi Carbossilici - Nomenclatura

Gli acidi carbossilici hanno forte carattere polare.

Le loro proprieta chimico-fisiche sono spiegabili con la formazione di forti legami
ad idrogeno intermolecolari.

O-----H—0
cHy—c” —cn
3 \ // 3
O—H-----0

Formano legami ad idrogeno anche con le molecole di altri solventi polari come
'acqua.

In acqua possono dare dissociazione acida: R-COOH < R-COO-+ H*

In genere si tratta di acidi deboli, non completamente dissociati.
Aumentando di dimensione la catena alifatica diminuisce la solubilita in acqua.

Gli acidi a basso peso molecolare sono liquidi, | rimanenti sono solidi.



Gli Acidi Carbossilici - Acidita

L’acidita degli acidi carbossilici e legata alla stabilita termodinamica della loro base
coniugata.

0 0
R—C/< red H®
0—H ofS

Nella dissociazione si ha la formazione dell’anione carbossilato, per il quale si
possono immaginare delle strutture di risonanza con delocalizzazione della carica
e stabilizzazione dello ione molecolare.

0 0o 0

/Y /
R—C\ - R—C\\ R—CQ e

00 O 0

Gruppi R- che possano ulteriormente stabilizzare la carica negativa del
carbossilato per effetto induttivo, aumenteranno l'acidita.

CI,CCOOH > CLCHCOOH > CICH,COOH > CH,COOH
pK,= 0,65 1,29 2,86 4,76



Gli Acidi Carbossilici — Reattivita

O 0O
/ /
R—C R—C
\
OR' Cl
H*/R'OH
\ A)Cb
O
R C//
L|A|H4 \ Br2/PBr3
o — OH
R_CH2
R'MgBr
Y
O
//
R—C
\
RI

B 0
QCH—C//
/N

R OH




Gli Acidi Carbossilici — Reattivita

Spesso per ottenere alcuni dei prodotti elencati si preferisce utilizzare dei
derivati degli acidi, i quali siano adatti alla sostituzione nucleofila ma siano
aprotici.

| derivati piu importanti degli acidi carbossilici sono:

O
R C// @) O
0 S
4 \ 4 7
R—C /O R—C\ R—C\
\CI <{— R C\ < OR' <— NRR
Alogenuri Acilici \O Esteri Ammidi
Anidridi

La loro reattivita in reazioni di sostituzione nucleofila acilica cresce nell’ordine
indicato dalle frecce ed e legata alla basicita del gruppo uscente. Quanto piu e
basico tanto meno e stabile e tanto peggiore come gruppo uscente.



Le Ammidi
Nelle ammidi il gruppo ossidrilico dell’acido (—OH) e sostituito con un gruppo
amminico (-NRR").

Sono i derivati piu stabili degli acidi carbossilici e i meno reattivi. Anche a causa
della forte risonanza permessa dal doppietto non condiviso sull’azoto.

O O
)J\ R /l\ +R
R ITI/
H

)
H

A B

Per questo hanno una struttura relativamente rigida intorno al legame C-N.

Inoltre, sono basi piu deboli delle ammine in quanto il doppietto di non legame e
Impiegato nella risonanza e non e completamente disponibile.
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