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Legame tra un derivato del Buckyball e
Il sito dell’HIV-Protease




Repulsione delle coppie di elettroni nel livello di
valenza: modello (VSEPR)

# di atomi # di coppie
legati solitarie Disposizione delle =~ Geometria
Classe  all’ atomo sull’ atomo coppie di elettroni  molecolare
centrale centrale
AB, 2 0 lineare lineare

180° 180°




Beryllium Chloride

Cloruro di Berillio

180°

0 coppie solitarie sull’ atomo centrale

L
:.C{—Be—ji

2 atomi legati all’ atomo centrale



# di atomi
legati
Classe all’atomo
centrale
AB,
AB, 3

VSEPR

# di coppie
solitarie Disposizione delle = Geometria
sull’ atomo coppie di elettroni  Molecolare

centrale
0

lineare lineare
0 trigonale trigonale
planare plargare

N A B B




Trifluoruro di Boro

2t

Planare




# di atomi
legati
Classe all’ atomo
centrale
A82 2
AB3 3
AB4 4

VSEPR

# di coppie
solitarie Disposizione delle  Geometria
sull’ atomo coppie di elettroni  Molecolare
centrale
0 lineare lineare
0 trigonale trigonale
planare planare
tetraedrica

0 tetraedrica
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Tetraedrico



# di atomi
legati

Classe all’ atomo

centrale
A82 2
AB3 3
AB4 4
AB5 5

VSEPR

# di coppie
solitarie Disposizione delle  Geometria
sull’ atomo coppie di elettroni  Molecolare

centrale

0 lineare lineare
0 trigonale trigonale
planare planare
0 tetraedrica  Tetraedrica
0 trigonale trigonale

bipiramidale bipiramidale

VN
)\




Pentacloruro di Fosforo

Bipiramide
trigonale



# di atomi
legati
Classe all’ atomo
centrale
A82 2
AB3 3
AB4 4
AB5 5
AB6 6

VSEPR

# di coppie
solitarie Disposizione delle  Geometria
sull’ atomo coppie di elettroni  Molecolare

centrale

0 lineare lineare

0 trigonale trigonale
planare planare

0 tetraedrica tetraedrica

0 trigonale trigonale

bipiramidale bipiramidale

0 ottaedrica otta?d rica




Esafluoruro di Zolfo

' S

(;/' {'

9
/ N |1 90°

Ottaedro



S ANR RN Disposizione delle coppie di elettroni attorno
allatomo centrale (A) in una molecola e geometria

di alcune semplici molecole e ioni in cui I'atomo
centrale @ privo di coppie solitarie

Numero di

coppie di Disposizione delle Geometria
elettroni coppie di elettroni® molecolare® Esempi
180°
2 BeCl,. HaCl
:L—Al_: B—A—B 2 HeCly
Lineare Lineare
B
3 A "
¥ X B B
Trigonale planare Trigonale planare
B
109.5°
1 / . 8 B CH,, NH}
N B
Tetraedrica Tetraedrica
3 PCl5
B
B B
6 SF
B B ;
oo B
Ottaedrica Ottaedrica

*# Le linee colorate sono usate solo per mostrare le forme geometniche: non rappresentano legami.




-
inulsions

coppia solitafia vs: oppia di Iegame

repulsione

. , re.pulsione > o S coppia di legame vs.
coppia solitaria vs. coppia solitaria coppia di legame




# di atomi
legati
Classe all’ atomo
centrale
AB3 3
ABZE 2

VSEPR

# di coppie
solitarie Disposizione delle  Geometria
sull’ atomo coppie di elettroni  Molecolare
centrale
0 trigonale trigonale
planare planare
trigonale
1 angolare
planare




# di atomi
legati
Classe all’ atomo
centrale
AB4 4
AB3E 3

VSEPR

# di coppie
solitarie Disposizione delle  Geometria
sull’ atomo coppie di elettroni  Molecolare

centrale

0 tetraedrica tetraedrica
. trigonale
1 tetraedrica viramidale

L e 8.




# di atomi
legati
Classe all’ atomo
centrale
AB4 4
AB3E 3
ABZE2 2

VSEPR

# di coppie
solitarie Disposizione delle  Geometria
sull’ atomo coppie di elettroni  Molecolare

centrale

0 tetraedrica tetraedrica

1 tetraedrica trlgoqale
pyramidale

2 tetraedrica angolare
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# di atomi
legati
Classe all’ atomo
centrale
AB5 5
AB4E 4

VSEPR

# di coppie
solitarie
sull” atomo

centrale

0

Disposizione delle  Geometria
coppie di elettroni  Molecolare
trigonale trigonale
bipiramidale bipiramidale

bipiramidale distorto

VN
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# di atomi
legati
Classe all’ atomo
centrale
AB5 5
AB4E 4
AB3E2 3

VSEPR

# di coppie
solitarie Disposizione delle  Geometria
sull” atomo coppie di elettroni  Molecolare
centrale _
0 trigonale trigonale
bipiramidale  bipiramidale
1 trigonale tet_raed ro
bipiramidale  distorto
2 trigonale FormaaT
bipiramidale
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# di atomi
legati
Classe all’ atomo
centrale
AB5 5
AB4E 4
AB3E2 3
ABZE3 2

VSEPR

# di coppie
solitarie Disposizione delle  Geometria
sull’ atomo coppie di elettroni  Molecolare

centrale

0 trigonale trigonale
bipiramidale Dbipiramidale

1 trigonale tetraedro
bipiramidale distorto

2 _tr.igon.ale Formaa T
bipiramidale

3 _tr_igongle lineare
bipiramidale

; I




VSEPR

# di atomi # di coppie
legati solitarie Disposizione delle = Geometria
Classe all’ atomo sull” atomo coppie di elettroni  Molecolare
centrale centrale
ABg 6 0 ottaedrica ottaedrica
AB;E 5 1 ottaedica q.“ad'.'ato
. piramidale
B B F
AN/ SNV
N Br
F/ \F




# di atomi
legati
Classe all’ atomo
centrale
AB6 §)
AB5E 5
AB4E2 4

VSEPR

# di coppie
solitarie Disposizione delle  Geometria
sull’ atomo coppie di elettroni  Molecolare
centrale
0 ottaedrica ottaedrica
1 ottaedrica quadrato
piramidale
2 ottaedrica quadrato
.o planare
F ‘ F
\ |/
Xe
F [N



LSRR [Vl Geometria di molecole e ioni semplici in cui 'atomo cenfrale presenta una ¢

piu coppie solitarie
al Numero totale Numero Numero . o
B di coppie di coppie dicoppie D'SP.OS'Z.'O“C ; Geometria Esempi
dimolecola X . X i delle coppie di elettroni®
di elettroni di legame solitarie
AB;E 3 2 1 /A\ Angolare Q
B B O
Trigonale planare . SO, '
AB,E 4 3 1 B/A\B Trgonale kﬂ\;o
. / piramidale [
- )
Tetraedrica NH,
A - ~
AB,E. 4 2 2 Angolare J Q
22 7 g ‘
B ( X
Tetraedrica H,0
l];.yl'.; P ?
‘;A \ Tetracdro @
ABE 5 1 1_\ distorto
B B (o cavalletto) @
Bipiramide trigonale SF,
Q
B . o
ABSE, 5 3 2 B< ﬁ\"». A forma diT
B o
Bipiramide trigonale CIF;
=R :
AByE, 5 2 3 Lineare ™)
Iy
/B.\\ °®
3 B . @ 9
q | AT\ | Piramidale
ABSE 6 - ! B' L= N quadrata B
X Q Q
Ottacdrica BrFs
.. B o g
ABLE, 6 4 2 > A < Quadrato planare
B 4|— Q ()
Ottacdrica XcF,
* Le lince colorate sono utilizzate per mostrare la forma d’insieme della molecola ma non i legami.



Determinare la Geometria
Molecolare

1. Scrivi la struttura di Lewis della molecola.

2. Conta il numero di coppie solitarie sull’ atomo

centrale e il numero di atomi legati all’ atomo
centrale.

3. Usa il modelllo VSEPR per determinare la geometria
della molecola

Quali sono le geometrie molecolari di SO, e SF,?

<

Q=s—Q: e AB,E
AB,E ‘F— S —F.s
| tetraedro
Angolare . distorto



Momenti di dipolo e molecole polari

u=Qxr
Q é la carica
r € la distanza tra le cariche

1D=3.36x10°°Cm



Comportamento delle molecole polari




Momento di dipolo |
risultante = 1.46 D

H F Jvr Momento di dipolo
risultante = 0.24 D




Quali delle seguenti molecole ha un momento dipolare?
H,0, CO,, SO,, eCH,

<

>/ o \ /( ole )\
\ °® \ °e
\e\/ o/® /s, O../ ..0.0
momento di dipolo momento di dipolo
molecola polare molecola polare
‘l‘ H
e H (|: H
g=c=3 =I]
nessun momento nessun rL_Iomento
di dipolo

oo | di dipolo
molecola apolare molecola apolare



Il BF5 ha un
momento di dipolo?




§ Il CH,CI, ha un
momento di dipolo?




a1 SEw.m il Momenti di dipolo di alcune molecole polari

Molecola Geometria Momento di dipolo (D)
HF Lineare 1.92
HCl Lineare [.08
HBr Lineare 0.78
HI Lineare 0.38
H,O Angolare .87
H,S Angolare [.10
NH; Trigonale piramidale .46
SO, Angolare [.60



Chimica in Azione: Forni a microonde
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che modo la teoria di Lewis spiega | legami in H, e F,?

<

Condivisione di due elettroni tra due atomi.

e . . Sovrappos
Energia di dissociazione di legame Lunghezza iZione
di legame
H, 436.4 kd/mole 74 pm 2 1s
F, 150.6 kJ/mole 142 pm 2 2p

Teoria del legame di valenza — | legami sono formati
dalla condivisione di e~ ottenuta mediante
sovrapposizione di orbitali atomici.




Variazione dell’ Energia Potenziale di due atomi di
idrogeno in funzione della distanza di separazione

3

-
y

Distanza di separazione

Energia potenziale
=)




Variazione della densita
elettronica durante

I” avvicinamento di due
atomi di idrogeno.




Teoria del legame di valenza e NH,

S IO | R I IR

3H-1s’

Se il legame si forma dalla sovrapposizione di 3 orbitali 2p
dell’ azoto con I orbitale 1s di ciascun atomo di idrogeno,
quale dovrebbe essere la geometria di NH;?
Se uso |
3 orbitali 2p

prevedo 90°

Effettivamente
% b{ I” angolo di legame
X y H- N H

2p,

<

V4

y

0




Ibridizzazione — mescolamento di due o piu
orbitali atomici a formare un nuovo set di
orbitali 1bridi.
1. Mescolare almeno 2 orbitali atomici
nonequivalenti (e.g. s and p). Gli orbitali ibridi

hanno delle forme molto diverse dagli orbitali
atomici originari.

2. |l numero degli orbitali ibridi € uguale al numero
degli orbitali atomici utilizzati nel processo di
ibridizzazione.

3. | legami covalensti sono formati dalla:

a. Sovrapposizione di orbitali ibridi con orbitali
atomici

b. Sovrapposizione di orbitali ibridi con altri
orbitali ibridi




Formazione di orbitali ibridi sp?




Formazione di legami covalenti




Atomo di N ibridizzato sp® in NH,

(g Tte,
i

£

<
5

Determina
I” angolo di
legame
corretto

.......
DA

. A
b7 .



Formazione di orbitali ibridi sp

Ibridizzazione
— —x > X e

™ . S W

3 T T



Formazione di Orbitali Ibridi sp?
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Ibridizzazioni
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e posso determinare I’ ibridizzazione dell’ atomo centrale?

<

1. Scrivi la struttura di Lewis della molecola.

2. Conta il numero di coppie solitarie e il numero di
atomi legati all’ atomo centrale

* donRe
o Atom eqat lbridizzazione ~ Esempi
2 sp BeCl,
3 sp? BF,
4 sp° CH,, NH,, H,0
° spd PCl,

. e ™



SN W Orbitali ibridi principali e loro forme

Orbitali
atomici
puri Ibridizzazione Numero
dell’atomo  dell’atomo di orbitali Forma degli
centrale centrale ibridi orbitali ibridi Esempi
1800
5p sp 2 _@ %‘, BeCl,
Lineare
) -~
5, pp sp* 3 ___» BF,
1200
Trigonale planare
s ppp sp? 4 —4 CH,. NH%

Tetraedrica

|— N}o
-
spppd spid 5 /\j PCl,
120°

Trigonale bipiramidale

90° \

£ )
o, d, . i 1 »
sp.pp. spd? 6 Jﬁ"/ w SF,
d ’i\
90* é J
I

Ottaedrica



Ibridizzazione sp2 dell’atomo di carbonio

Stato +
fondamentale * * *

2s 2p
Promozione di * * * *
elettroni

2s 2p

Stato
ibridizzato sp? * * *

A -

v

- orbitali sp?




L’orbitale 2p, € perpendicolare alpiano
degli orbitali ibridi




Legami nell’etilene’

H 1s H 1s
C C
H 1s H 1s
(a)
2p, 2p,

. 4
», s
. s’
-\, s’
b ’
., 4
\\ 'l
C c’ @ C

Legamgr/ | greco (i) — derﬁqelettro'ni Ica sopr@ sotto il Ip'lano

dei nuclei degli atomi legati

Leiame siima ioi — densita elettronica tra | 2 atomi







Ibridizzazione sp dell’atomo di carbonio

:)tzg:\mentale * + * *

2s 2p
cletront A ALA A
2s 2p
Stato
ibridizzato sp? * * * *
orbitali sp Py 2P






Descrivi il legame in CH,0. ‘

H\ o0

C=0 —
>l @@
C — 3 atomi legati, O lone pairs .

C — sp? ‘

<

CH,O




Legami Sigma (o) and Pi greco (i)

Legame singolo 1 legame sigma
Legame doppio 1 legame sigma e 1 legame pi
. 1greco . .
Legame triplo legame sigma e 2 legami pi
greco

anti legami o e w sono presenti nella molecola di
Cido acetico
aceto) CH;COOH?

QO

@ oo legamioc=6+1=7
H= éj@C@ —H

<

°° legami it = 1
H



Gli esperimenti mostrano che O, & paramagnetico

=0

Nessun e spaiato

Dovrebbe essere
diamagnetico

Teoria degli orbitali Molecolari — | legami sono
formati dall’ interazione di orbitali atomici a formare
orbitali molecolari.




Livelli energetici degli orbitali molecolari leganti e
antileganti nella molecola di idrogeno (H,).

Orbitale molecolare

Molecola . .
A N Im,eft feve:n.za antilegante o (])
Ty distruttiva
r 4 | b
Atomo — —, Atomo . s | — | i sl
= ! h i S
PEL ls /'R \'\ ls !
= / 5
M ] 1‘ —<\ ,}_ * — Interferenza Dr]b1t:1le nmla;c:]are
s Ty s costruttiva egante o (0 ;)
| T* | O
I " . i
b

Un orbitale molecolare legante ha energia piu bassa e
maggiore stabilita degli orbitali atomici di provenienza.

Un orbitale molecolare antilegante ha energia piu alta ed e
meno stabile degli orbitali atomici da cui e formato.



Onda | Onda |
Onda 2 Onda 2

Interferenze costruttive e
distruttive tra due onde della

stessa lunghezza d’'onda e
ampiezza

Sommadile2 Sommadile?2

(a) (b)




Energia

Atomo

}

2s

by

ls

Molecola

ol
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05

Atomo
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Due possibili interazioni tra due orbitali p equivalenti

Molecola
‘k o - - i e - £e
02*!', Interferenza distruttiva Orh.mle moleuollre
antilegante o (03,)
1
OO OO — O o0
— —_ — —— !
Atomo Atomo !
5 2p 2p
b
gl 4 v |
Orbitale molecolare
Interferenza costruttiva legante o (05,)
G:p -
N O+ O — O DO
(a)
Interferenza distruttiva Orh,'[‘"'le molecolare
Molecola antilegante 7 ( frﬁ)
A * ; ;
y 1
1
Atomo Atomo $ u : E—— oo
1
) 2 2 ‘ |
@ _,I) _p ( ) k ) i
2 ' !
g 4 v |
T¢ . + s —_—

v v

Interferenza costruttiva

Orbitale molecolare
legante 7 (1,)

(b)



Energia

Atomo {7

/ &

i

A

o) 3 \x"‘
2py 2py 2p; VS
\

Molecola

*
O 2p,

¥

N Atomo
\
\\\
7
2] 2py 2py 2p;




Configurazioni di Orbiotali Molecolari (MO)

1. Il numero di orbitali molecolari formato € sempre uguale al
numero di orbitali atomici combinati.

2. Tanto piu e stabile un MO legante tanto piu sara poco
stabile il suo corrispondente MO antilegante.

3. |l riempimento degli MO procede da quelli a piu bassa
energia a quelli a energia piu alta.

4. Ogni MO puo ospitare finoa due elettroni.

5. Quando si addizionano elettroni a MO della stessa energia
si segue la regola di Hund.

6. |l numero di elettroni negli MO e uguale alla somma di tutti
gli elettroni degli atomi leganti.



numero di

o Numero di elettroni in
ordine di legame=— ( elettroniin = M )
MOleganti  gptileganti
A ol on ol ol
1= I — bvi—
%
1 - e
: H, He? He,
ordine
v 1 & 0




=S R R [ Proprieta delle molecole diatomiche omonucleari degli elementi del secondo

Li, B, C, N, 0, F,
0'2*.?.1: G';PI
Ty Top, 111 N 72, w5,

o 1 N [N 7y e

T2py Top, T NN NN 1 N o,
o3, N T T X N o%
o, N N T K5 X N o

Ordine di legame 1 1 2 3 2 1

Lunghezza di legame (pm) 267 159 131 110 121 142

Entalpia di legame (kJ/mol) 104.6 288.7 627.6 9414 498.7 156.9
(kl/mol)

Proprieta magnetiche Diamagnetico Paramagnetico Diamagnetico Diamagnetico|Paramagnetico Diamagnetico

*Per sempliciti gli orbitali &, 67, sono stati omessi. Questi due orbitali ospitano un totale di quattro elettroni. Ricorda che per Oy e F, i, & pill basso in energia -
spetlo a Mg, & Map,



Gli orbitali molecolari delocalizzati non sono confinati tra
due atomi adiacenti legati ma si estendono tra tre o piu
atomi.

Top view Side view

2NN
N7



Densita elettronica sopra e sotto il piano della molecola
di benzene.




Legame nello ione carbonato




Chimica in Azione: Buckyball?
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