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LEGAMI PIU’ DEBOLI DI QUELLO COVALENTE

Introduzione

Nei corsi precedenti si è discussa la struttura delle molecole, ovvero aggregati di atomi tenuti insieme da legami la cui energia varia tra le 50 e le 100 kcal mol-1 (200-400 kJ mol-1) in un particolare arrangiamento tridimensionale. Tra le molecole stesse esistono deboli forze attrattive, le cui energie sono dell’ordine di alcune decine di kilocalorie per mole. Queste forze, chiamate forze di van der Walls, sono provocate dall’attrazione elettrostatica dipolo-dipolo, dipolo indotto-dipolo indotto e così via e sono responsabili della condensazione di gas a temperatura insolitamente bassa. I legami discussi in questa sezione hanno energie dell’ordine di 2-10 kcal mol-1 (9-40 kJ mol-1), a metà strada tra i due estremi, e danno luogo ad aggregati di molecole. Si studieranno inoltre gruppi di molecole tenuti insieme senza alcuna forza attrattiva.

Legami ad idrogeno

Un legame ad idrogeno è un legame tra un gruppo funzionale A-H e un atomo o un gruppo di atomi B nella stessa molecola o in una differente. Con alcune eccezioni i legami ad idrogeno si formano solo quando l’atomo A è un ossigeno, un azoto o un fluoro e quando B è ossigeno, azoto o fluoro. L’ossigeno può essere legato al resto della molecola con un legame semplice o doppio mentre l’azoto può avere un legame semplice, doppio o triplo. I legami ad idrogeno vengono solitamente rappresentati mediante linee tratteggiate come mostrato nei seguenti esempi:
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I legami ad idrogeno possono esistere in fase solida, liquida o in soluzione. Molte reazioni organiche possono essere effettuate in mezzi acquosi e la loro efficacia è in parte dovuta alla presenza di tali interazioni proprio in fase acquosa. Composti che formano forti legami ad idrogeno possono rimanere aggregati persino in fase gas. In condizioni di pressione non eccessivamente bassa in fase gassosa l’acido acetico, per esempio, si trova sotto forma di dimero (come mostrato sopra). In soluzione e in fase liquida i legami ad idrogeno si creano e si spezzano rapidamente. La vita media di un legame H3N--OH2 è 2 x 10-12 s. Ad eccezione di alcuni legami ad idrogeno particolarmente forti come il legame -F—FH, che ha un’energia dell’ordine delle 50 kcal mol-1  (210 kJ mol-1), i legami ad idrogeno più resistenti sono quelli che connettono due acidi carbossilici e i legami F--FH. 
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I legami ad idrogeno sono stati identificati in diversi modi tra cui misure di momento di dipolo, solubilità, abbassamento crioscopico del punto di fusione ed entalpie di miscelazione; il metodo più importante sfrutta l’effetto che i legami ad idrogeno producono sull’analisi spettrale ed in particolare sullo spettro  IR. Le frequenze di assorbimento dello spettro IR di gruppi come O-H o C=O vengono spostati quando il gruppo presenta un legame ad idrogeno. La presenza di legami ad idrogeno indirizza il picco sempre verso frequenze minori, sia per i gruppi del tipo A-H che per i gruppi del tipo B, sebbene lo spostamento sia maggiore per il primo. Per esempio, un gruppo OH libero di un alcolo o di un fenolo assorbe a circa 3590-3650 cm-1, mentre si riscontra sperimentalmente che un gruppo OH impegnato in un legame ad idrogeno assorbe ad una frequenza inferiore (circa 50-100 cm-1 in meno). In molti casi nelle soluzioni diluite si riscontra una parziale presenza di legami ad idrogeno, ossia esistono alcuni gruppi liberi ed alcuni altri legati. In questi casi si presentano due picchi. La spettroscopia infrarossa è inoltre capace di distinguere tra legami ad idrogeno intermolecolari e intramolecolari, dal momento che i picchi dei primi si intesificano all’aumentare della concentrazione della specie mentre i secondi ne sono indifferenti.

I legami ad idrogeno sono molto importanti in quanto la loro presenza conferisce proprietà particolari ai composti, tra cui:

1. Legami ad idrogeno intermolecolari innalzano il punto di ebollizione della sostanza e spesso anche quello di fusione. 

2. Se è possibile avere legami ad idrogeno tra solvente e soluto, la solubiltà del soluto in tale solvente ne sarà enormemente aumentata. Spesso si potrà osservare persino solubilità infinita.

3. I legami ad idrogeno provocano deviazioni dall’idealità nella fase gassosa e in miscela.

4. Come già detto, i legami ad idrogeno modificano la posizione di assorbimento spettrale.

5. I legami ad idrogeno, specialmente quelli intramolecolari, modificano alcune proprietà chimiche. Per esempio, sono responsabili della presenza di grandi quantità di enolo in alcuni equilibri tautomerici. Inoltre influenzano la conformazione delle molecole e spesso giocano un ruolo importante nel determinare la velocità di reazione. I legami ad idrogeno sono importanti anche per la loro funzione strutturale nelle proteine e negli acidi nucleici.

Composti di addizione

Quando la reazione di due composti porta ad un prodotto che possiede entrambe le masse dei reagenti, tale prodotto è detto composto di addizione. Ne esistono di diversi tipi. Nel resto della sezione studieremo composti di addizione nei quali le molecole dei reagenti rimangono più o meno intatte e sono tenute insieme da legami deboli. I composti di addizione possono essere suddivisi in quattro ampie classi: i complessi elettron donatore-accettore, complessi formati dagli eteri corona e composti simili, composti di inclusione e catenani. 

Complessi elettron donatore-accettore

In un complesso elettron donatore-accettore (EDA, electron donor-acceptor) esiste sempre una molecola detta donatore e una molecola detta accettore. Il donatore può donare un doppietto non condiviso (n-donatore) o un doppietto di elettroni in un orbitale (  di un doppio legame o di un sistema aromatico ((-donatore). Un test per individuare la presenza di un compesso EDA è lo spettro elettronico. Questi complessi generalmente esibiscono uno spettro (chiamato spettro a trasferimento di carica, charge-transfer spectrum) che non è la semplice somma degli spettri delle due singole molecole. Dal momento che il primo stato eccitato del complesso è relativamente vicino all’energia di stato fondamentale, si nota solitamente un picco nella regione del visibile o del vicino UV e i complessi EDA risultano generalmente colorati. 

1. Complessi nei quali l’accettore è uno ione metallico e il donatore un alchene o un anello aromatico. E’ da notare che n-donatori non danno mai complessi EDA con ioni metallici ma formano invece legami covalenti. Parecchi ioni metallici formano complessi (che spesso si presentano come solidi stabili) con alcheni, dieni (solitamente coniugati, ma non sempre), alchini ed anelli aromatici. Una rappresentazione usualmente accettata del legame in questi complessi, inizialmente proprosta da Dewar, è:
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nella quale il complesso in questione è tra uno ione argento monovalente ed un alchene. Ci sono due legami tra lo ione metallico e l’alchene. Uno è un legame σ formato dalla sovrapposizione dell’orbitale (  pieno dell’alchene e l’orbitale vuoto 5s dello ione argento, mentre il secondo è un legame (  formato dalla sovrapposizione di un orbitale 4d pieno dello ione argento e un orbitale vuoto (* di anti-legame dell’alchene. Il legame non è tra lo ione metallico ed un altro atomo dell’alchene ma tra lo ione e l’intero centro (. Il risultato netto è che una parte di densità elettronica viene trasferita dall’alchene allo ione metallico.

Tra i composti che formano complessi con l’argento o altri metalli abbiamo il benzene (4) e il cicloottatetraene. La molecola donatore (o ligante) in questi complessi è contraddistinta dal prefisso hapto o il simbolo ηn dove n indica quanti atomi usa il ligante per legarsi al metallo. Per esempio, l’etene è un dihapto o η2 ligante mentre il benzene è un esahapto o η6. Il ferrocene può essere chiamato bis(η5-ciclopentadienil)ferro(II). Questo sistema può essere esteso a composti nei quali un singolo legame σ connette un gruppo organico ad un metallo, per esempio C6H5-Li (un monohapto o ligante η1), e a complessi nei quali il gruppo organico è uno ione, per esempio complessi (-allilici come il 7, nei quali il ligante allile è un trihapto o η3. In un composto come l’allillitio, dove il legame che connette il carbonio al metallo è un legame di tipo σ, il gruppo allilico è invece un monohapto o η1. 
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2. Complessi nei quali l’accettore è una molecola organica. L’acido picrico (1,3,5-trinitrofenolo) e composti simili con più gruppi nitro come sostituenti sono gli esempi più importanti di questa categoria. L’acido picrico forma composti di addizione con parecchi idrocarburi aromatici, ammine aromatiche o alifatiche, alcheni ed altri composti.
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Questi composti di addizione sono generalmente solidi con punti di fusione definiti e sono spesso usati in forma di derivati. Vengono chiamati picrati, sebbene non siano sali dell’acido picrico ma composti di addizione. Sfortunatamente, i sali dell’acido picrico sono anch’essi chiamati picrati. Complessi simili vengono formati tra fenoli e chinoni. Gli alcheni che contengono sostituenti elettronattrattori come un tetraalometano e certe anidridi si comportano anch’essi da accettori. Un accettore particolarmente forte è il tetracianoetilene. Il legame in questi casi è più difficile da spiegare e in realtà non è stata ancora avanzata nessuna razionalizzazione soddisfacente. La difficoltà sta nel fatto che sebbene il donatore abbia un doppietto di elettroni da mettere in condivisione (in questo caso si possono avere sia n-donatori che (-donatori), l’accettore non possiede orbitali vuoti. Una semplice attrazione dipolo-dipolo indotto può spiegare alcuni di questi legami ma resta comunque un’interazione troppo debole per giustificare tutta la reale casistica. Per esempio, il nitrometano, che possiede un momento di dipolo simile a quello del nitrobenzene, forma complessi di gran lunga più deboli.

Complessi degli eteri corona e sepolcreni

Gli eteri corona sono composti ciclici ad alto numero di membri contenenti parecchi atomi di ossigeno, solitamente in un susseguirsi regolare. Alcuni esempi sono gli eteri 12-crown-4 (8; dove 12 è la grandezza dell’anello e 4 rappresenta il numero di atomi coordinanti, in questo caso ossigeni), dicicloesano-18-crown-6 (9) e l’etere 15-crown-5 (10). Questi composti hanno la proprietà di formare complessi con ioni positivi, generalmente cationi metallici (ma non solamente cationi dei metalli di transizione) e ioni ammonio semplici o sostituiti. L’etere corona è chiamato ospitante (host) mentre lo ione è l’ospite (guest). Nella maggior parte dei casi gli ioni sono confinati nel centro della cavità. Ogni etere corona si lega a ioni differenti, in base alla grandezza della cavità. Per esempio il composto 8 si lega al catione Li+ ma non a K+, mentre il composto 9 si lega al catione K+ ma non a Li+. Il composto 9 si lega con Hg2+ ma non con Cd2+ ne con Zn2+ mentre può legarsi anche con Sr2+ ma non con Ca2+. Il composto 18-crown-5 si lega con alcali e cationi ammonio 10000 volte più debolmente che l’etere 18-crown-6, presumibilmente perchè la cavità del 18-crown-6, essendo più estesa, permette la formazione di un maggior numero di legami ad idrogeno. I complessi possono essere spesso sintetizzati come solidi con punti di fusione ben definiti.
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Bicicli e cicli di più alto ordine sono chiamati carcerandi (cryptands) e i complessi che formano sono chiamati sepolcreni (cryptates) (spesso anche i monocicli sono chiamati carcerandi). Il triciclo 11 ha 10 siti di legame e una cavità sferica.
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Gli eteri lariati (ad esempio il composto 12) sono composti contenenti un etere corona come anello e una o più catene laterali che possono essere utilizzate anch’esse da leganti.
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Il legame in questi complessi è il risultato di un’attrazione ione-dipolo tra l’eteroatomo e lo ione positivo. I parametri dell’interazione host-guest possono essere misurati grazie all’analisi NMR. Indipendentemente dal tipo di molecola ospitante, le interazioni più forti hanno luogo quando la combinazione con l’ospite provoca il minor numero di distorsioni nella molecola ospitante. Una molecola ospitante con la giusta conformazione alloggierà quindi più facilmente l’ospite di quanto possa fare una molecola ospitante costretta a modificare la propria forma molecolare. Questa proprietà è chiamata riconoscimento molecolare. In generale i sepolcreni con una loro cavità tridimensionale ben definita complessano meglio degli eteri corona monociclici e dei loro derivati. Un esempio è la molecola ospitante 13 che si lega selettivamente al dicatione 14 (n=5) o 14 (n=6) piuttosto che a 14 (n=4) o 14 (n=7). 
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La molecola ospitante 15, solubile in acqua, forma complessi con un rapporto 1:1 con idrocarburi aromatici quali pirene e fluorantene e persino (sebbene più debolmente) con bifenile e naftalene. Questa proprietà viene utilizzata per trasferire tali composti in soluzione acquosa.
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Un altro tipo di questi composti sono i cosiddetti calixareni (calixarenes, ad esempio 16). Nei calix[4]areni si riscontra un significante carattere di legame ad idrogeno tra le unità fenoliche OH nella cavità. Nei calixareni più grandi queste interazioni diminuiscono all’aumentare della dimensione dell’anello. Oltre ai calix[4]areni, di cui è stata verificata l’esistenza di isomeri conformazionali in equilibrio isolabili, esistono i calix[8]areni e gli azacalixareni. E’ stato notato che una sostituzione nella posizione meta non occupata immobilizza la struttura dei calix[4]areni e riduce significativamente la mobilità conformazionale dei calix[8]areni. Esiste inoltre una varietà di eteri calix[n]crown (ad esempio 17), alcuni dei quali sono carcerandi.
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Composti di inclusione

Questo tipo di composti di addizione sono diversi sia dai complessi EDA che dai complessi tipo etere corona precedentemente presentati. In questo caso l’ospitante forma un reticolo cristallino che possiede una cavità abbastanza grande da accomodare l’ospite. Non esiste alcun tipo di legame tra ospite ed ospitante se non interazioni di van der Walls. Tra i composti di inclusione si distinguono due tipi, in base alla forma della cavità. Nei composti di inclusione la cavità è un canale a forma di tunnel mentre nei composti detti clatrati (clathrate) o composti a gabbia la cavità è completamente chiusa. In entrambi i casi la molecola ospite deve avere le giuste dimensioni per poter restare all’interno della cavità e potenziali ospiti troppo estesi o troppo piccoli non riusciranno a rimanere nel reticolo. In questi casi non si formerà alcun composto di inclusione. Tra i composti di inclusione una delle molecole ospitanti più importanti è l’urea. Normalmente il reticolo cristallino dell’urea è tetragonale ma quando è presente un ospite, l’urea cristallizza secondo un reticolo esagonale alloggiando l’ospite in lunghi canali (vedi Fig. 1.1).
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	FIGURA 1.1 Molecola ospite in un reticolo cristallino d’urea.


Il reticolo cristallino esagonale può formarsi solamente se è presente la molecola ospite. Ciò mostra che le forze di van der Walls tra l’ospite e l’ospitante, sebbene piccole, contribuiscono in maniera essenziale alla stabilità della struttura. Il diametro del canale è di 5 Å e le molecole che vi possono essere alloggiate sono solo quelle che possiedono la giusta dimensione e forma. Questa proprietà non è influenzata da fattori chimici o elettronici. Per esempio, l’ottano e l’1-bromoottano sono buoni ospiti per l’urea, ma 2-bromoottano, 2-metileptano e 2-metilottano non lo sono affatto. Anche dibutilmaleato e dibutilfumarato sono buoni ospiti; dietilmaleato o dietilfumarato invece no. Dipropil fumarato è un buon ospite mentre il dipropil maleato no. In questi complessi solitamente si ha un rapporto molare non intero tra le speci (non si esclude che esistano dei casi in cui ci sia); per esempio il rapporto molare tra ottano e urea è 1:6.73.  Uno studio spettroscopico di un complesso dell’urea mostra che le molecole di urea non rimangono rigide ma a 30°C l‘asse del legame C=O flippa di 180° alla frequenza di 106 s-1.

La più importante molecola ospitante per i clatrati è l’idrochinone. Tre molecole tenute insieme da legami ad idrogeno formano una gabbia nella quale alloggia l’ospite. Tipiche molecole ospiti sono il metanolo (ma non etanolo), SO2, CO2 e argon (ma non neon).
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Altre molecole ospitanti tra i composti di inclusione e clatrati sono l’acido deossicolico, l’acido colico, composti antracenici come il composto 18 e dibenzo-24-crown-8.

Ciclodestrine 

Esiste un altro tipo di ospitante che può formare sia complessi a gabbia che complessi a canale. Questi composti sono chiamati ciclodestrine o cicloamilosi. Le molecole ospitanti sono formate da sei, sette o otto unità di glucosio collegate tra loro a formare un ampio anello e vengono chiamate, rispettivamente, α-, β- e γ-ciclodestrine. Le tre molecole hanno la forma di coni cavi troncati (vedi Fig. 1.3) con i gruppi OH primari rivolti verso la base più stretta del cono e i gruppi alcolici secondari verso la base più ampia.  Come ogni altro carboidrato le ciclodestrine sono solubili in acqua e le loro cavità sono normalmente occupate da molecole d’acqua fissate nelle loro posizioni mediante legami ad idrogeno (rispettivamente 6, 12 e 17 molecole d’acqua per la forma α, β e γ). La parte interna del cono è comunque meno polare che la parte esterna, quindi molecole organiche non polari prendono rapidamente il posto delle molecole d’acqua. Le ciclodestrine formano complessi a gabbia 1:1 con svariate molecole ospiti di dimensioni che vanno da quelle dei gas nobili a quelle di molecole organiche complesse. Sebbene siano stati trovati complessi nei quali delle molecole ospite estese sporgano fuori dal cono della ciclodestrina, in generale l’ospite non deve essere troppo grande per poter alloggiare correttamente nella cavità. D’altra parte se l’ospite è troppo piccolo può sfuggire attraverso il foro più piccolo della cavità. Dal momento che le dimensioni delle tre ciclodestrine sono differenti (vedi Fig. 1.2), è possibile alloggiare una grande varietà di ospiti. Le ciclodestrine inoltre non sono tossiche (sono fondamentalmente piccole molecole di amido) e sono usate industrialmente per incapsulare principi attivi e farmaci.
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	FIGURA 1.2 Forma e dimensione delle molecole di α-, β- e γ-ciclodestrine
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	FIGURA 1.3  β-ciclodestrina
	


Catenani e Rotassani

Questi composti contengono due o più porzioni indipendenti che non sono legate assieme da alcuna forza interattiva ma che rimangono comunque unite. I catenani sono costituiti da due o più anelli tenuti insieme come gli anelli di una catena mentre nei rotassani una porzione lineare è infilata all’interno di un anello e non può uscire a causa dei suoi gruppi terminali sporgenti. Nel [2]rotassani sono possibili isomeri traslazionali. I catenani e i rotassani possono essere preparati mediante metodi statistici o sintesi dirette. I catenani possono contenere eteroatomi e unità eterocicliche. 
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Tautomeria 

1. Tautomeria cheto-enolica. Una forma molto comune di tautomeria è quella tra un composto carbonilico contenente un α-idrogeno e la sua forma enolica:
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	forma chetonica
	
	forma enolica


Nei casi più semplici (R’’ = H, alchile, OR, etc.) l’equilibrio è spostato verso la forma chetonica. La forma chetonica differisce dalla forma enolica nel possedere un legame C-H, un legame C-C e un doppio legame C=O laddove la forma enolica possiede un legame C=C, un legame C-O e un legame O-H.  La somma approssimata delle prime tre energie di legame è di 360 kcal mol-1 mentre la somma degli altri tre legami è di 345 kcal mol-1. La forma chetonica è dunque più stabile di circa 15 kcal mol-1. Quando il gruppo R contiene un legame multiplo coniugato con il doppio legame della forma enolica, la concentrazione di quest’ultima aumenta e può diventare persino predominante. 

	Tabella 1.1  Percentuale di enolo all’equilibrio di alcuni composti carbonilici.

	composto
	% di enolo
	composto
	% di enolo

	
	
	
	

	acetone
	6 x 10-7
	Ph2CHCHO
	9,1

	PhCOCH3
	1,1 x 10-6
	CH3COOEt
	meno di 0,1 ppm

	ciclopentanone
	1 x 10-6
	CH3COCH2COOEt
	8,4

	CH3CHO
	6 x 10-5
	CH3COCH2COCH3
	80

	cicloesanone
	4 x 10-5
	PhCOCH2COCH3
	89,2

	butanale
	5,5 x 10-4
	EtOOCCH2COOEt
	7,7 x 10-3

	(CH3)2CHCHO
	1,4 x 10-2
	NCCH2COOEt
	2,5 x 10-1

	
	
	
	


Come mostra la Tabella 1.1 gli esteri possiedono una quantità minore di enolo all’equilibrio rispetto ad un chetone. Nelle molecole come l’estere acetoacetico, la forma enolica è stabilizzata da legami ad idrogeno intramolecolari, assenti nella forma chetonica:
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Quando è presente una base forte, sia la forma chetonica che quella enolica possono essere deprotonate. Gli anioni risultanti (ioni enolati) sono i medesimi. Dal momento che il composto 19 e il composto 20 differiscono tra loro solo nella localizzazione della carica elettronica, non sono tautomeri ma bensi forme mesomere. La vera struttura dello ione enolato è un ibrido delle due nella quale la forma 20 contribuisce in misura maggiore, dato che la carica negativa si trova su di un atomo più elettronegativo.
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2. Tautomeria feno-chetonica. Per i fenoli più semplici questo equilibrio risulta spostato verso la forma fenolica a causa del suo carattere aromatico.
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Per il fenolo in realtà non esiste alcuna prova sperimentale dell’esistenza della sua forma chetonica. In ogni caso la forma chetonica diventa importante e può in alcuni casi predominare (1) laddove sono presenti un secondo gruppo OH o un gruppo N=O; (2) in sistemi poliaromatici ad anelli fusi; (3) in sistemi eterociclici. Nel caso di molti composti eterociclici, mentre in fase liquida o in soluzione la forma chetonica risulta la forma più stabile, in fase gassosa l’equilibrio è spesso l’opposto. Per esempio, nell’equilibrio  tra il 4-piridone (21) e la 4-idrossilpiridina (22), la 21 è l’unica forma rilevabile in soluzione etanolica, mentre la 22 predomina in fase vapore.
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3. Tautomeria nitroso-ossima.
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L’equilibrio è decisamente spostato verso destra e la nitroso-forma è stabile solo se nel composto non ci sono α-idrogeni.

4. Tautomeria nitro-aci. I nitrocomposti alifatici sono in equilibrio con la propria aci-forma:
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In stridente contrasto con il caso della tautomeria nitroso-ossima sopra presentata, la nitro-forma risulta molto più stabile dell’aci-forma. Questo perchè la nitro-forma possiede indubbiamente più forme mesomere rispetto alla nitroso-forma e dunque risulta più stabile. 

5. Tautomeria immina-enammina. Le enammine sono solitamente stabili solo quando non ci sono idrogeni sull’azoto (R2C=CR-NR2). In caso contrario predomina sempre la forma imminica.
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Influenze strutturali sull’acidità e sulla basicità

1. Legami ad idrogeno. Legami ad idrogeno intramolecolari possono influenzare enormemente l’acidità o la basicità di un composto. Per esempio, il pKa dell’acido o-idrossibenzoico è 2.98, mentre il valore di pK del suo isomero para è di 4.58. 
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2. Effetti sterici. Un protone di per sé è talmente piccolo che raramente si incontra impedimento sterico per un suo trasferimento. Effetti sterici sono molto più comuni in reazioni acido-base con acidi di Lewis ingombranti. Sono stati riportati straordinari cambiamenti nella basicità di alcuni composti in reazioni acido-base con acidi via via più ingombranti. Gli effetti sterici possono influenzare indirettamente l’acidità o la basicità modificandone la delocalizzazione. Per esempio l’acido o-tert-butilbenzoico è circa 10 volte più forte come acido del suo isomero para perchè il gruppo carbossilico è sospinto fuori dal piano dalla presenza dell’ingombrante gruppo tert-butilico. Virtualmente tutti gli acidi benzoici orto sostituiti sono più acidi dei loro corrispondenti isomeri para, indifferentemente dalle proprietà elettronattrattori o elettrondonatori del sostituente. Effetti sterici possono essere originati da altri tipi di tensione. Ad esempio l’ 1,8-bis(dietilammino)-2,7-dimetossinaftalene è una base estremamente forte a causa dei suoi sostituenti amminici terziari (pKa dell’acido coniugato = 16.3 rispetto all’acido coniugato della N,N-dimetilanilina il cui pKa = 5.1), ma il trasferimento del protone da e all’azoto è eccezionalemente lento, abbastanza lento da poter essere seguito attraverso una spettrofotometria UV. Il composto 23 è fortemente in tensione dal momento che i due doppietti solitari degli atomi di azoto sono costretti l’uno vicino all’altro. La protonazione attenua la tensione, un doppietto è collegato ad un idrogeno che quindi forma un legame ad idrogeno anche con l’altro doppietto dell’azoto. Lo stesso effetto è stato trovato nel 4,5-bis(dimetilammino)fluorene (24).
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3. Ibridizzazione. Un orbitale s ha un’energia minore di un orbitale p. Quindi l’energia di un orbitale ibrido è minore se possiede un minor carattere s. Segue da questo ragionamento che un carbanione ibridizzato sp è più stabile di un corrispondente carbanione ibridizzato sp2. Dunque HC(C-, che ha più carattere s nel suo doppietto non condiviso rispetto a CH2=CH- o CH3CH2- (sp vs. sp2 vs. sp3, rispettivamente), è una base più debole. Questo spiega l’acidità relativamente alta dell’acetilene e di HCN. Un altro esempio sono gli alcoli e gli eteri, in cui l’ossigeno ibridizzato sp3 è una base più forte dell’ossigeno di un gruppo carbonilico, ibridizzato sp2. 
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