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Introduzione

Quando si affronta lo studio della Chimica Organica cio che probabil-
mente impressiona maggiormente ¢ che scoraggia lo studente ¢ I’enor-
mita del numero dei composti organici e la varieta delle trasformazioni
possibili che essi possono dare. L’approccio didattico classico e piu
semplice che viene adottato ¢ quello delle classificazioni in base:

a) ai gruppi funzionali (troppo numerosi per essere elencati tutti,
specialmente se si considerano anche le funzionalitad compo-
site);

b) al tipo di trasformazione (sostituzione, addizione, elimina-
zione, ossidazione, riduzione, riarrangiamento, ecc.);

c) alla natura del substrato (saturi, insaturi, ciclici, non ciclici,
aromatici, eterociclici, ecc.);

d) alla natura del reattivo (nucleofilo, elettrofilo, ossidante, ridu-
cente, basico, acido, radicalico);

e) almodo discissione e formazione dei legami (eterolitico, omo-
litico, concertato);

f) alle condizioni con cui la reazione ¢ condotta (termica, foto-
chimica, in fase gassosa, in soluzione, in fase omogenea o ete-
rogenea, ecc.).

Gli autori ritengono che, anche se queste classificazioni possono es-
sere utili didatticamente a ricordare piu facilmente i tipi di reattivita,
certamente possono intimorire uno studente, specialmente quando si
rende conto dell’esigenza di dover considerare I’effetto determinato da
piu gruppi funzionali all’interno di un substrato, dalla forma tridimen-
sionale dei substrati e infine dall’ambiente in cui la reazione ¢ condotta.
In effetti, pur limitandosi alle solo reazioni in soluzione, per la com-
prensione della reattivita entrano in gioco diversi effetti come: 1’effetto
solvente, la catalisi omogenea ed eterogenea, gli effetti degli elettroliti,
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gli effetti sterici: conformazionali, configurazionali, stereoelettronici,
ecc.

E opportuno, inoltre, considerare che le classificazioni elencate pre-
cedentemente hanno lo svantaggio di fare apparire la reattivita come
una conseguenza dell’appartenenza a questa o a quella classe di com-
posti e non come manifestazione di leggi di carattere generale.

Nelle intenzioni degli autori, questo libro ha lo scopo di mostrare
come la reattivita possa essere descritta in modo piu unitario cosi da
mettere in luce quei principi fondamentali che determinano la vastita e
la varieta delle reazioni chimiche.

Questo risultato non puo essere raggiunto se non si tiene conto che,
al di 1a del tipo di trasformazione chimica e del gruppo funzionale im-
plicato, una reazione, in date condizioni di temperatura e pressione, ¢
I’evoluzione di un sistema (reagente, substrato e solvente) da una certa
energia (libera) ad un altro sistema (prodotti e solvente) a diversa ener-
gia (libera). L’esigenza naturale di un sistema di andare da condizioni
a piu alta energia a quelle a piu bassa energia seguendo il cammino a
piu bassa energia possibile, nelle specifiche condizioni di reazione, co-
stituisce I'essenza del perché le molecole reagiscono, perché lo fanno in
un certo modo e perché hanno una determinata velocita di reazione.
Queste esigenze sono di solito studiate tenendo conto unicamente delle
variazioni di energia del sistema tra alcuni istanti cruciali della reazione
(reagenti, stato di transizione, intermedi, prodotti) senza tener conto del
perché un certo sistema abbia una determinata energia. Questo approc-
cio sta alla base delle misure sperimentali che permettono di valutare se
una reazione ¢ possibile o meno (aspetto termodinamico) e nello stesso
tempo permettono di suggerire con una certa affidabilita il meccanismo
della reazione (aspetto cinetico).

La interpretazione della reattivita deve essere basata su un’analisi
piu profonda, la dove il singolo gruppo funzionale perde la sua identita
e cio¢ a livello delle energie degli orbitali atomici e molecolari (piu in
generale a livello della distribuzione della densita elettronica del si-
stema) implicati in una trasformazione chimica. E a questo livello che
possono essere individuati i principi fondamentali della reattivita.

La determinazione di questi principi, in linea teorica, puo essere ef-
fettuata mediante studi computazionali anche se questi soffrono della
difficolta di dover trattare teoricamente in modo rigoroso una reazione
chimica nell’ambiente in cui essa avviene che, anche nei casi piu sem-
plici, ¢ un sistema altamente complesso. Tuttavia, nonostante le
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necessarie semplificazioni e approssimazioni, tali studi hanno permesso
di sviluppare dei criteri che, anche se solo qualitativamente, consentono
di prevedere la reattivita nella maggior parte dei casi andando a consi-
derare le energie degli orbitali implicati nella reazione, spesso tenendo
conto anche delle condizioni di reazione (solvente, catalisi, ecc.). Inol-
tre ¢ da sottolineare che I’approccio computazionale permette in molti
casi di ottenere valori quantitativi di molte proprieta molecolari e strut-
turali confrontabili con i dati sperimentali.

Sulla base di queste considerazioni nella maggior parte dei capitoli
gli autori hanno riportato, accanto ai dati sperimentali, anche dati com-
putazionali con lo scopo di razionalizzare le differenti reattivita e allo
stesso tempo di fornire strumenti utili per la previsione del tipo di reat-
tivita in termini di chemo-, regio- e stereoselettivita.

I1 libro consta di tre parti distinte ma complementari; la prima ri-
guarda la descrizione qualitativa, a livello degli orbitali e delle densita
elettroniche, della struttura e delle proprieta dei composti organici col-
legandole alla loro reattivita. La seconda parte ¢ rivolta allo studio dei
meccanismi di reazione, in particolare di come si giunge ad ipotizzare
un meccanismo di reazione. La terza parte, infine ¢ dedicata alla rivisi-
tazione della reattivita di alcuni gruppi di reazioni, sia alla luce unitaria
degli approcci teorici sia come esempi di applicazione di quelle meto-
dologie e quei criteri utilizzati per la definizione dei loro meccanismi.
In questa terza parte inoltre ¢ affrontato anche lo studio ed il comporta-
mento chimico di alcuni atomi come il Silicio, Fosforo, ¢ Zolfo il cui
chimismo non ¢ di solito trattato nei piu comuni libri di testo e che pre-
sentano una reattivita particolare molto spesso sfruttata per scopi sinte-
tici. Negli ultimi tre capitoli infine viene trattata la chimica dei radicali,
la organometallica e la fotochimica con il loro coinvolgimento nella
sintesi organica.

Gli autori nella elaborazione di questo libro si sono avvalsi oltre che
della recente letteratura soprattutto della loro esperienza didattica accu-
mulata nel corso della loro lunga carriera accademica e acquisita attra-
verso la consultazione di molti testi italiani e stranieri alcuni dei quali
sono elencati di seguito.

CAREY F.A., SUNDBERG R.J., Advanced Organic Chemistry, Part A,
Structure and Mechanisms, V edition, Springer, 2008.
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Capitolo I

Struttura e proprieta delle molecole

1.1. Teoria del legame di valenza

Per comprendere la struttura, la reattivita e le proprieta chimico-fisiche
delle molecole € necessario conoscerne la struttura elettronica quanto
piu dettagliatamente possibile e per fare cio sara opportuno rivedere
brevemente alcune teorie che descrivono il legame covalente che, se-
condo una delle piu classiche definizioni, caratterizza la Chimica Orga-
nica.

Lewis nel 1916 descrisse per la prima volta [1] il legame covalente
come compartecipazione di un doppietto elettronico tra gli atomi impli-
cati nel legame; in realta la sua fu una intuizione piu che una dimostra-
zione ed infatti nonostante avesse ragione la sua osservazione non rice-
vette il dovuto riconoscimento. Nel 1927 Heitler e London [2] dettero
la spiegazione matematica dell’intuizione di Lewis con la teoria del le-
game di valenza definendo correttamente le caratteristiche del legame
covalente della molecola di idrogeno.

La distanza di legame e la forza di legame possono essere spiegate
se si ammette che gli elettroni dei due atomi di idrogeno perdono la loro
individualita di appartenenza e sono quindi considerati come apparte-
nenti ad un atomo o all'altro indifferentemente. Matematicamente la
funzione d’onda della molecola di idrogeno viene descritta come com-
binazione lineare del prodotto delle funzioni d'onda degli orbitali ato-
mici nei quali gli elettroni dei due atomi di idrogeno sono stati scambiati

(1.1).

¥ = 1sH(1)1sH'(2) + LsH(2)1sH'(1) (1.1)
(1) e (2) indicano rispettivamente ’elettrone dell’atomo H e quello dell’atomo H'
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Dal calcolo si ottiene un minimo di energia in corrispondenza della di-
stanza di equilibrio tra gli atomi, che corrisponde alla lunghezza di le-
game tra i due nuclei. La forza che tiene uniti i due nuclei, cio¢ I’origine
del legame, ¢ dovuta al fatto che, nel sistema molecola, gli elettroni
hanno un’energia minore rispetto a quella che hanno nei singoli atomi.
In realta ¢ I’energia cinetica a essere minore mentre il bilancio delle
interazioni elettrostatiche, che rappresentano 1’energia potenziale (at-
trazione nuclei-elettroni, repulsione elettroni-elettroni e repulsione nu-
clei-nuclei) ¢ sfavorevole, anche se spesso ¢ suggerita 1’idea, intuitiva-
mente comprensibile!, che la densita elettronica tra i nuclei ¢ la colla
elettrostatica che li tiene uniti nel legame. La densita elettronica, deter-
minata dai due elettroni, ¢ rappresentata formalmente da un legame co-
valente localizzato tra 1 due nuclei e indicato, nelle formule di Lewis,
con un trattino tra i due atomi. Un limite della teoria del legame di va-
lenza ¢ dato dal fatto che essa non fornisce alcuna informazione sulla
forma delle molecole.

Passi decisivi nell’interpretazione della struttura delle molecole co-
valenti furono fatti da Pauling, che nel 1931 [3] introdusse alcuni con-
cetti fondamentali che permisero di applicare la teoria del legame di
valenza a molecole piu complesse. Egli introdusse il concetto di ibrida-
zione mediante il quale si riusciva a spiegare molto bene la tetravalenza
del carbonio e la direzionalita dei legami, in quanto 1 quattro elettroni
di valenza del carbonio si disponevano ai vertici di un tetraedro per ri-
durre la repulsione elettronica. Successivamente nel 1957, Nyholm e
Gillespie [4] elaborarono una teoria che permetteva di prevedere in ge-
nerale la geometria delle molecole basata sulla repulsione nello spazio
dei doppietti elettronici esterni, sia di legame che isolati, definita
VSEPR (Valence Shell Electron-Pair repulsion Rule) [5]. La repulsione
elettrone-elettrone (charge correlation) insieme al principio di esclu-
sione di Pauli, secondo il quale solo due elettroni possono occupare lo
stesso spazio purché abbiano spin opposti (spin correlation), e accanto
alla regola di Hund che, nel caso di orbitali degeneri, prevede prima il
collocamento di un solo elettrone in ciascun orbitale e poi il completa-
mento degli orbitali semipieni, costituiscono i principi fondamentali per
definire la distribuzione elettronica in un atomo e in una molecola.

1. E.V. ANSLYN, D.A. DOUGHERTY in Modern Physical Organic Chemistry p. 813
University Science Books 2006.
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La ibridazione spiega anche la forza di legame in quanto essendo dire-
zionale, permette di realizzare un maggiore grado di sovrapposizione
degli orbitali. In tal modo, quindi, si riesce a spiegare la geometria te-
traedrica dei quattro orbitali sp’, quella trigonale planare degli orbitali
sp’ e quella lineare degli orbitali sp e di conseguenza la struttura dei
legami singoli C-C, dei doppi legami e dei tripli legami. E opportuno
rimarcare che 1’ibridazione non rappresenta una realta fisica ma ¢ sem-
plicemente un approccio teorico che permette di spiegare, in base alla
teoria del legame di valenza, la distribuzione della densita elettronica di
una molecola, la geometria e gran parte delle proprieta chimiche e fisi-
che delle molecole organiche. In realta la distribuzione ellittica e cilin-
drica della densita elettronica e la geometria planare e lineare nel caso
degli alcheni e degli alchini, rispettivamente, potrebbero essere spiegate
anche considerando la sola ibridazione tetraedrica sp°. Infatti, conside-
rando i due carboni dell’alchene o dell’alchino ibridati sp°, & possibile
descrivere sia la distribuzione della densita elettronica, che la geometria
molecolare considerando due tetraedri uniti per uno spigolo o per un
lato rispettivamente (v. Fig. 1.1).

H H :
/ ‘OC_C \\\» / 1y, o < C C—H
\, '.=
etene - etino

Figura 1.1. Costruzione dell’etene e dell’etino con carboni ibridati sp°.

Un altro aspetto che mostra 1’utilita dell’ibridazione si ha quando si
considera la relazione tra ibridazione e angoli di legame. Nel caso
dell’ibrido sp® la geometria tetraedrica prevede angoli di 109,5°, cosa
che si riscontra nel metano e nel CCly, cio¢ quando 1 quattro sostituenti
sono uguali e non ci sono tensioni angolari. Nel caso del cicloesano
I’angolo ¢ di 111,5° e se si considerano i cicloalcani piu piccoli le de-
viazioni aumentano a causa delle costrizioni geometriche. Nel ciclopro-
pano la geometria della molecola richiede angoli di legame tra i carboni
di 60° che sono ben lontani dai 109,5° degli orbitali sp>. In questo caso
bisogna adattare la ibridazione dei carboni in modo da spiegare la strut-
tura e le proprieta chimiche del ciclopropano. Considerando che esiste
una relazione tra il carattere s e p degli orbitali con 1’angolo di legame
(aumentando il carattere p dell’ibrido si riduce I’angolo di legame: sp >
sp? > sp’; 180°, 120° e 109° rispettivamente) si pud prevedere per i
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legami C-C del ciclopropano una ibridazione con un maggiore carattere
p per avere angoli che si avvicinano ai 60°. Le costanti di accoppia-
mento, nella spettroscopia °C NMR, ’Jc.i permettono di avere infor-
mazioni sull’ammontare del carattere s di un legame in quanto questo
orbitale prevede una densita elettronica sul nucleo e quindi puo influire
sull’accoppiamento scalare con gli spin nucleari (I’orbitale p invece ha
un nodo sul nucleo e quindi non influenza la costante 'Jc-x). Dalla co-
stante di accoppiamento “Jc.x si & potuto dedurre un contributo di circa
il 33% di carattere s [6] nell’ibrido che forma il legame C-H del ciclo-
propano, contributo che ¢ superiore dell’8% rispetto a quello presente
in un orbitale sp’ (che ha 25% di carattere s). Di conseguenza, I’orbitale
ibrido implicato nel legame C-C del ciclopropano deve contenere un
8% in meno di carattere s e un 8 % in piu di carattere p (che ¢ del 75%
in un orbitale sp’) e quindi deve avere 83% di carattere p (ibridazione
formale s”%p>3?, cioé sp*®%). Questo ovviamente comporta che i legami
tra i carboni sono piu lunghi, avendo un maggiore carattere p, rispetto
a quelli formati dagli orbitali sp’, cosa che permette di giustificare per
il ciclopropano i legami ricurvi (bent) [7]. Di contro i legami C-H del
ciclopropano sono formati da carboni che hanno il 33% di carattere s,
cioé simili ad una ibridazione di tipo sp? (formalmente s’3’p*%, cioe
sp>%%). Quindi ogni carbonio del ciclopropano ¢ come se formasse 2
legami con ibridi sp*® (quelli con i carboni adiacenti) e 2 con ibridi
sp>% (quelli con gli idrogeni geminali). Questa descrizione dei legami
del ciclopropano ¢ in accordo con la maggiore reattivita del ciclopro-
pano rispetto ai ciclia 5 e a 6 termini e cio a causa della ridotta sovrap-
posizione dei legami bent C-C che giustifica in parte la tensione ango-
lare di 27,5 kcal/mole (v. Par. 3.3.1.3).

Tale interpretazione della ibridazione ¢ in accordo con altre proprieta
del ciclopropano. E noto che la elettronegativita ¢ correlata alla ibrida-
zione nel senso che essa diminuisce col diminuire del carattere s
dell’ibrido (s > sp > sp’ > sp°); pertanto ci si dovrebbe aspettare una
maggiore elettronegativita del carbonio del ciclopropano rispetto a
quello di un carbonio del cicloesano. In accordo con quanto detto, dai
dati teorici effettivamente si trova una maggiore densita di carica nega-
tiva sul carbonio del ciclopropano e una minore sull'idrogeno rispetto
ai cicli non tensionati. In altre parole gli idrogeni del ciclopropano sono
piu acidi di quelli del cicloesano, cosi come sono, d’altro canto, piu
acidi quelli degli alcheni, anche essi legati a carboni ibridati sp” rispetto
agli idrogeni degli alcani, legati a carboni ibridati sp°. In generale quindi
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quanto piu ¢ tensionato il carbonio tanto piu ¢ alta la densita elettronica
su di esso e tanto piu ¢ acido il protone ad esso legato. Tale deduzione
¢ facilmente verificabile se si considerano composti tensionati biciclici
e triciclici noti come 1 propellani. Prendendo come riferimento il cicloe-
sano, si vede che sugli idrogeni del ciclopropano vi ¢ una deficienza
elettronica piu alta e il contrario accade per quanto riguarda il carbonio.
Per sistemi condensati biciclici e triciclici sono state calcolate [8] den-
sita elettroniche sui carboni a ponte quantitativamente piu intense come
nel caso dei propellani (v. Fig. 1.2).
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Figura 1.2. Distribuzione di carica su atomi di carbonio e di idrogeno di alcuni sistemi
ciclici tensionati.

Un altro concetto tipico della teoria del legame di valenza ¢ quello
della risonanza (mesomeria), che ¢ anch’esso, come I’ibridazione, un
artificio teorico per spiegare le proprieta di sistemi molecolari deloca-
lizzati che non sono descrivibili con le strutture di Lewis, utilizzate solo
per descrivere molecole con legami localizzati. La risonanza rappre-
senta il fenomeno fisico della delocalizzazione degli elettroni 7z che ge-
neralmente comporta una maggiore stabilita nelle molecole aventi si-
stemi 7 coniugati rispetto a sistemi 7 localizzati anche se ci sono alcuni
rari casi in cui la delocalizzazione comporta una diminuzione di stabi-
lita.





