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REATTIVITA’

Orbitali molecolari

Esistono diversi livelli di precisione del calcolo delle energie e degli orbitali molecolari. E’ naturale che quanto più il metodo è preciso, tanto più i calcoli sono laboriosi ed è quindi necessario limitare le dimensioni della molecola da studiare. Per molecole complesse soltanto i metodi più approssimati sono possibili.

1. Metodo “ab initio”

Si tratta di un metodo iterativo, ovvero di un metodo dove le soluzioni vengono reinserite nel calcolo al fine di ottenere un set di soluzioni migliori e di energie minori (quindi più vicine a quelle reali). L’iterazione continua finchè il set di orbitali e corrispondenti energie è trascurabilmente diverso da quello precedente. Queste soluzioni sono autoconsistenti e il metodo prende il nome di Self Consistent Field (SCF). Il metodo iterativo consente di tener conto delle interazioni tra gli elettroni (termine di repulsione tra gli elettroni in H). Questa procedura, dal nome degli autori, è conosciuta anche come metodo Hartree-Fock, usualmente metodo Restricted Hartree-Fock (RHF). Nei calcoli ab initio l’espressione dell’hamiltoniano è completa (l’unica approssimazione è quella di Born-Oppenheimer) e gli integrali Hij e Sij vengono calcolati completamente (mediante calcolatore).

La scelta della base (set di orbitali atomici che entrano nella combinazione lineare) è importante. Come già detto, tanto più ampia e varia è la base, tanto più preciso è il calcolo. Si possono adottare le seguenti forme di orbitali molecolari (in senso crescente dalle basi meno precise a quelle più precise):

a) Slater Type Orbitals (STO);

b) Gauss Type Orbitals (GTO);

c) basi STO-nG (funzioni tipo Slater ottenute per combinazione lineare di n funzioni gaussiane positive);

d) basi tipo 4-31G, 3-21G, 6-31G (attualmente usata): allo scopo di semplificare i calcoli, si usano basi diverse, con diverse combinazioni di funzioni gaussiane, a seconda che si tratti di calcolare l’energia degli elettroni degli shell interni (numero a sinistra della lineetta) o degli elettroni di valenza (numeri a destra, dei quali il primo descrive la parte interna dell’orbitale, il secondo la parte esterna). L’utilizzo di queste basi ha consentito di migliorare notevolmente i calcoli rispetto all’utilizzo di basi STO-3G.

2. Metodi semiempirici

Si introducono delle semplificazioni a livello dell’hamiltoniano H, delle funzioni molecolari di partenza o, soprattutto, nel calcolo degli integrali. Si limita inoltre il calcolo ai soli elettroni di valenza. Tra gli altri si hanno così, a seconda dei livelli di approssimazione, i metodi INDO (Intermediate Neglect of Differential Overlap), CNDO (Complete Neglect of Differential Overlap), PPP (Pariser-Parr-Pople), ω. Gli ultimi due metodi di calcolo si riferiscono allo studio degli elettroni ( in sistemi insaturi.

3. Metodi empirici

In questi metodi gli integrali Hij e Sij non vengono calcolati, ma posti uguali a dei parametri. Anche in questo caso si limita a considerare gli elettroni σ di valenza o gli elettroni (. Il metodo più approssimato è il metodo di Hϋckel.

4. Metodo di Hϋckel

Il metodo di Hϋckel consente di ottenere, con calcoli manuali, le energie approssimate relative ai sistemi ( di molecole organiche anche complesse. Pur trattandosi di un metodo molto approssimato, le espressioni degli orbitali molecolari e le relative energie ottenute consentono di razionalizzare gran parte della reattività di molecole organiche. Le approssimazioni introdotte dal metodo di Hϋckel sono le seguenti:

a) Hii = α (negativo); 

α è una misura dell’energia di un elettrone in un orbitale p centrato su un atomo di carbonio;

b) Hij = β (negativo) se gli atomi Ci e Cj sono adiacenti;

β è una misura dell’energia dell’elettrone quando risente delle interazioni con entrambi gli atomi di carbonio Ci e Cj, adiacenti; è quindi indice del legame esistente tra i due atomi di carbonio;

c) Hij = 0 se gli atomi Ci e Cj non sono adiacenti;

d) Sij= δij 
= 1 se i=j

= 0 se i≠j

Sii =1 essendo le funzioni atomiche normalizzate; quando i due orbitali atomici 2p appartengono a due atomi di carbonio, si approssima che si ha sovrapposizione nulla (funzioni ortogonali).

Il metodo MO-LCAO (Molecular Orbitals-Linear Combination of Atomic Orbitals) consente, oltre al calcolo delle energie e della forma delle funzioni molecolari, di risalire al valore di alcuni parametri, attraverso il valore calcolato per i coefficienti atomici ai degli orbitali AO (Atomic Orbitals) nelle combinazioni lineari. Naturalmente la precisione del calcolo è legata al metodo di calcolo utilizzato per ricavare le energie e i coefficienti.

Diamo alcune definizioni:

· densità elettronica (σ o () sull’atomo μ qμ
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dove:
ni = numero di elettroni che occupano l’orbitale molecolare i-esimo (0,1,2);

ai,µ = coefficiente dell’AO corrispondente all’atomo m-esimo nel MO i-esimo;

Si deve ottenere: 
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· densità di carica (σ o () sull’atomo μ cμ
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dove:
(z()µ = numero di elettroni con cui l’atomo µ partecipa al sistema. Un segno positivo per cµ corrisponde ad una carica netta positiva, ovvero ad una deficienza elettronica.


Se la molecola è neutra si deve ottenere 
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· ordine di legame ( tra gli atomi µ e 
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Si ha:

legame semplice pµ = 0

legame doppio localizzato pµ = 1.

Applicazione del metodo di Hϋckel 

1. Etilene


[image: image6.wmf]
Due orbitali 2pz partecipano al sistema (, ognuno con un elettrone:
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Dalla combinazione di due orbitali atomici, si ottengono due orbitali molecolari, le cui energie sono, partendo dall’orbitale ad energia minore:
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Le espressioni degli orbitali sono le seguenti:
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	orbitale molecolare di legame
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	orbitale molecolare di antilegame
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Nello stato fondamentale i due elettroni occupano l’orbitale molecolare di legame, per cui l’energia totale del sistema ( è:
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2. Butadiene


[image: image16.wmf]
Partecipano 4 orbitali pz: in tutto vi sono 4 elettroni (. L’orbitale molecolare ha forma: 
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Le energie sono: 
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Nello stato fondamentale i 4 elettroni occupano i due orbitali di legame, per cui l’energia totale è:
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Definiamo l’energia di delocalizzazione come la differenza di energia tra la struttura a legami localizzati e quella a legami delocalizzati che è uguale, in prima approssimazione, all’energia di risonanza, definita come differenza tra l’energia della forma mesomera più stabile e quella della molecola reale. L’energia di due doppi legami localizzati è l’energia di due sistemi etilenici:
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Poiché β ≈ -19 kcal mol-1 si calcola per il butadiene una energia di delocalizzazione teorica di circa 8.5 kcal mol-1 (sperimentalmente si trova (Edel = 3.6 kcal mol-1). 

I quattro orbitali molecolari hanno le espressioni e forme sotto riportate. Le forme degli orbitali molecolari vengono date in funzione degli orbitali atomici la cui dimensione relativa rispecchia il valore del coefficiente atomico corrispondente. 
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[image: image27.wmf]
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Dal valore dei coefficienti si ricavano le seguenti grandezze:

· densità elettronica:
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· densità di carica:
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· ordine di legame:
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3. Benzene


[image: image41.wmf]
Nel benzene il sistema ( è costituito da 6 orbitali 2pz, ciascuno partecipante con un elettrone: in tutto 6 elettroni. I 6 MO hanno la seguente forma:
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Si ricavano i seguenti valori di energia:
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Come si vede vi sono due coppie di orbitali degeneri. Il riempimento degli orbitali segue le regole di Hund. I 6 elettroni si posizionano nei tre MO di legame, per cui l’energia totale del sistema è:
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L’energia del sistema localizzato corrispondente (cicloesatriene) è:
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Per confronto con ΔEris sperimentale, 38 kcal mol-1, si ricava un valore sperimentale di β = -19 kcal mol-1. Si ottengono i seguenti MO:
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[image: image54.wmf]
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· densità elettronica:
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Tralasciamo di mostrare il calcolo per tutte le altre posizioni, per le quali si ricava qi = 1. 

· densità di carica:
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· ordine di legame:
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Il valore di 0.667 può essere assunto come caratteristico ordine di legame di una struttura aromatica benzenoide.

4. Ciclopentadienilanione


[image: image65.wmf]
Partecipano in tutto 5 AO 2pz, dei quali 4 con un elettrone ciascuno, mentre uno con un doppietto: 6 elettroni ( e quindi, per la regola di Hϋckel, struttura aromatica.

I 5 MO hanno la forma generale:
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Si ricavano le seguenti energie:
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Anche in questo caso vi sono due coppie di MO degeneri. Dal valore delle energie risulta che vi sono tre MO di legame (valore di energie inferiore a quella dell’atomo isolato) e due di antilegame. I 6 elettroni ( occupano i tre orbitali di legame, per cui si calcola un’energia totale del sistema ( di:
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Il sistema localizzato da contrapporre è costituito da due doppi legami etilenici e da un orbitale 2p pienamente occupato:
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5. Pirrolo


[image: image74.wmf]N
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Il pirrolo può essere considerato l’aza-analogo del ciclopentadienilanione: 5 orbitali p, 6 elettroni (. Anche qui si ha:
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A differenza dei casi visti finora, nel pirrolo partecipa un atomo di azoto. Dobbiamo pertanto conoscere quale valore dell’integrale coulombiano si assume, nel metodo di Hϋckel, per l’orbitale 2p dell’atomo di azoto (Per il carbonio era Hii = α). Si ha:

Hii = α+ 3/2β
2p N pirrolico

Il valore è più negativo, rispetto a quello dell’atomo di carbonio, a causa della maggiore elettronegatività dell’atomo di azoto. Si ricavano le seguenti energie:
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Il sistema è composto da tre MO di legame, occupati da sei elettroni, e due di antilegame, vuoti. L’energia è:
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Il sistema localizzato di confronto è analogo a quello usato per il ciclopentadienilanione, con la sostituzione di un orbitale di un atomo C con quello di un atomo N, anche in questo caso doppiamente occupato.
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Nel pirrolo si registra sperimentalmente un’energia di risonanza di 30 kcal mol-1. Poiché ai fini dei calcoli successivi non hanno importanza i coefficienti degli MO di antilegame, vuoti, riportiamo le espressioni e le forme dei soli tre MO di legame.
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· densità elettronica:
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· densità di carica:
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Come si può vedere, in un sistema pentatomico monoetero, l’eteroatomo ha una deficienza elettronica mentre gli atomi di carbonio hanno un eccesso di carica negativa: questi sistemi vengono pertanto chiamati sistemi elettronricchi e si contrappongono, in quanto a caratteristiche elettroniche e chimiche, ai sistemi esatomici elettronpoveri.

· ordine di legame:


[image: image95.wmf]495

.

0

)]

09

.

0

(

50

.

0

[

2

)

39

.

0

75

.

0

(

2

p

C

,

N

=

-

´

+

´

=



[image: image96.wmf]747

.

0

)

37

.

0

60

.

0

(

2

)]

60

.

0

(

)

09

.

0

[(

2

)

25

.

0

39

.

0

(

2

p

3

,

2

=

´

+

-

´

-

+

´

=



[image: image97.wmf]571

.

0

)]

37

.

0

(

37

.

0

[

2

)]

60

.

0

(

)

60

.

0

[(

2

)

25

.

0

25

.

0

(

2

p

4

,

3

=

-

´

+

-

´

-

+

´

=



[image: image98.wmf]N

H

-

0

,

0

5

+

0

,

3

7

-

0

,

1

4

0

,

5

7

1

0

,

7

4

7

0

,

4

9

5


Si osservi come gli ordini di legame tra gli atomi di carbonio si discostino da quelli del butadiene (0.896 e 0.448, rispettivamente legame terminale e centrale) e si avvicinino a quello della struttura aromatica tipica del benzene (0.667).

6. Piridina
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Se in maniera formale, sostituiamo nel benzene un frammento –CH= con un atomo di azoto –N=, otteniamo la piridina. La struttura elettronica è pertanto simile: 6 atomi con 6 orbitali 2pz, ciascuno partecipante con un elettrone. In tutto al sistema competono 6 elettroni (. Il legame σ CH viene sostituito da un doppietto σ di non legame. 

L’orbitale molecolare viene espresso secondo la seguente combinazione lineare:
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L’integrale coulombiano relativo all’atomo di azoto di tipo piridinico viene assunto:

Hii = α+ 1/2β
2p N piridinico

I valori dei sei MO sono:
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I sei elettroni π occupano i tre MO di legame., per cui l’energia totale del sistema π risulta:
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Il sistema di confronto a legami localizzati è costituito da due legami π olefinici e da un legame π C=N, calcolata come media tra l’energia di un legame C=C e quella di un atomo di azoto con un doppietto π (di tipo pirrolico):
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Per cui:
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Sperimentalmente è stata trovata un’energia di risonanza di 35 kcal mol-1.

Mostriamo le forme e le espressioni dei soli MO occupati.
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· densità elettronica:


[image: image118.wmf]195

.

1

)

571

.

0

(

2

)

521

.

0

(

2

q

2

2

N

=

-

+

=



[image: image119.wmf]924

.

0

)

5

.

0

(

2

)

191

.

0

(

2

)

419

.

0

(

2

q

q

2

2

2

6

2

=

-

+

-

+

=

=



[image: image120.wmf]003

.

1

)

5

.

0

(

2

)

349

.

0

(

2

)

361

.

0

(

2

q

q

2

2

2

5

3

=

-

+

+

=

=



[image: image121.wmf]951

.

0

)

598

.

0

(

2

)

343

.

0

(

2

q

2

2

4

=

+

=


· densità di carica:
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· ordine di legame:
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Riassumendo:
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Regole di combinazione grafica

E’ possibile stilare un diagramma energetico approssimativo degli orbitali molecolari di composto considerando l’interazione di frammenti molecolari secondo le seguenti regole di combinazione:

1. Orbitali di uguale simmetria (+ con +) danno luogo a combinazioni stabilizzanti.

2. Orbitali di opposta simmetria (+ con –) danno luogo a combinazioni destabilizzanti; per ragioni di simmetria delle due sub-unità la combinazione può essere zero (ovvero nessun guadagno energetico rispetto al meno stabile).

3. Tanto più simile è l’energia degli orbitali che si combinano, tanto maggiore sarà l’efficacia della combinazione (maggiore stabilizzazione). Vedi caso C=O.

4. Negli orbitali che si ottengono dalla combinazione il numero di nodi cresce, partendo dall’MO più stabile, di un’unità nei sistemi aperti, e di due unità nei sistemi ciclici.

Ad esempio per ottenere un diagramma approssimato della molecola di butadiene si combinano due molecole di etilene, i cui orbitali molecolari sono stati previamente valutati dalla combinazione di due gruppi metilenici.

	Orbitali molecolari dell’etilene
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	Orbitali molecolari del butadiene 
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Per il gruppo carbonilico si combina il gruppo metilenico e un atomo di ossigeno. Mentre per ottenere  un diagramma energetico degli MO di un eterociclo a cinque termini vengono combinati butadiene ed l’eteroatomo specifico.

	Orbitali molecolari del gruppo carbonilico
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	Orbitali molecolari di un eterociclo pentatomico
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Necessità di un nuovo modello interpretativo

Nello schema riportato qui di seguito vengono messi a confronto i valori teorici ricavati col metodo HMO (Huckel Molecular Orbitals) con alcuni dati sperimentali come le distanze di legame, ottenute con metodi diffrattometrici.

	Eterocicli (-eccessivi
	
	Eterocicli (-deficienti
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Le due ultime figure mostrano la densità elettronica e l’ordine di legame teorico di pirrolo e piridina. In particolare è mostrata la posizione di entrata di un eventuale agente elettrofilo in seguito ad una reazione di sostituzione elettrofila. Mentre per la piridina la posizione di attacco coicide con il centro reattivo dotato di più alta densità elettronica, il pirrolo mostra una situazione anomala. Analizzando le densità elettroniche si dovrebbe prevedere un attacco in posizione β,  invece questo avviene in α. Per razionalizzare questa anomalia sono state proposte diverse teorie. Secondo la teoria VB (Valence Bond) e l’utilizzo delle forme mesomere di risonanza, la regiochimica prevista dell’attacco elettrofilo sembrerebbe andare d’accordo con ciò che viene riscontrato sperimentalmente. 
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Infatti l’intermedio di Weeland, o complesso σ, che si origina dall’attacco dell’elettrofilo in posizione (, è più stabile dell’isomero che si forma dall’attacco in posizione (, in quanto è possibile scrivere un numero maggiore di formule di risonanza. Lo stesso andamento energetico è estendibile ai relativi stati di transizione; l’isomero in posizione ( pertanto si forma più velocemente (la formazione dell’intermedio σ è lo stadio lento della reazione ed è quello che controlla la cinetica della reazione).
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Tuttavia altri casi non vengono razionalizzati con successo dalla teoria della stabilità dell’intermedio. Infatti consideriamo le mappe di densità di carica (, la stabilità dell’intermedio e la posizione di entrata dell’elettrofilo nei sistemi pentatomici monoetero benzocondensati.
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Sperimentalmente si osserva che la selettività α/β in eterocicli pentatomici monociclici varia al variare dell’elettrofilo. Inoltre, per quel che riguarda i sistemi benzocondensati, il benzofurano ha in generale alta selettività in α mentre benzotiofene e indolo hanno in generale alta selettività in β. Le diverse reattività di benzofurano da una parte, e indolo e benzotiofene dall’altra, dimostrano che la stabilità dell’intermedio non è determinante per la regiochimica delle reazioni elettrofile: infatti avendo i composti suddetti la stessa struttura, e quindi lo stesso intermedio, avrebbero dovuto presentare la stessa regiochimica.
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A dimostrare l’insufficienza della teoria dell’intermedio vi sono inoltre dei casi nei quali la selettività della reazione di sostituzione aromatica (in cui si mantiene il tipo) non dipende solo dal substrato, ma anche dal reagente, sia esso elettrofilo che nucleofilo. Si vedano i casi delle reazioni elettrofile sulla piridina N-ossido e dell’attacco nucleofilo sullo ione chinolinio:
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Si potrebbe pensare che uno dei due attacchi sia sotto controllo cinetico, mentre l’altro sia sotto controllo termodinamico; questo spiegherebbe la diversa regiochimica al variare dell’elettrofilo. Infatti si osservi il seguente esempio nel quale vengono messe a confronto le reattività dell’anione idroperossido e idrossido.
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Nel primo caso si valuta la nucleofilia (concetto cinetico): l’anione HOO- è più nucleofilo dell’anione HO-. Nel secondo caso si valuta la basicità (concetto termodinamico): l’anione HOO- è meno basico di HO-. In altri casi, come si è già visto, la cinetica può spiegare diverse regiochimiche: il caso del pirrolo può essere assimilato alla protonazione degli enolati.
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Quanto esposto finora indica che la teoria e i modelli fin qui descritti non sono sempre in grado di prevedere con successo la regiochimica delle reazioni: vi è bisogno di un nuovo modello interpretativo. Questo modello è basato sugli orbitali molecolari di frontiera (FMO, Frontier Molecular Orbitals).

Gli orbitali molecolari di frontiera

Esempi di sostituzioni e addizioni elettrofile e addizioni nucleofile mostrano chiaramente che né le mappe di densità di carica del substrato, né considerazioni di stabilità dell’intermedio o dello stato di transizione spiegano la fenomenologia. Bisogna pertanto prendere in considerazione gli orbitali molecolari del substrato, dell’elettrofilo e del nucleofilo, le interazioni favorite e sfavorite sulla base della loro simmetria e le loro energie. A queste necessità rispondono gli orbitali molecolari di frontiera (FMO), la teoria sviluppatasi a cavallo tra gli anni ’60 e ’70. Qual è l’approccio della teoria degli orbitali molecolari di frontiera? Due molecole interagiscono, con conseguente rottura e/o formazione di legami, perché interagiscono i loro orbitali molecolari. Non tutti gli orbitali molecolari dei substrati che interagiscono sono coinvolti: quali sono gli orbitali molecolari coinvolti e come interagiscono? La domanda va quindi posta in questi termini generali: è possibile rendere conto della formazione di nuovi legami in termini di interazioni perturbative degli opportuni orbitali di una molecola con gli orbitali opportuni dell’altra? La risposta è la seguente: 

responsabili della formazione dei nuovi legami sono gli orbitali di frontiera: l’interazione avviene tra alcuni di essi (HOMO, Highest Occupied Molecular Orbital e LUMO, Lowest Unoccupied Molecular Orbital) secondo l’equazione di Klopman-Salem.

Affinché l’interazione tra gli orbitali molecolari di due molecole vada a buon fine, ovvero si formi il legame, è necessario che la molecola che possiede gli elettroni reattivi li metta in compartecipazione con gli orbitali molecolari della molecola che non li ha. Secondo la nuova teoria per determinare la regiochimica di una reazione dunque bisogna:

a) Individuare la molecola che ha elettroni a buon mercato: il nucleofilo. Tali elettroni saranno quelli residenti nell’HOMO, in quanto sono quelli a maggiore energia, ovvero meno saldamente trattenuti, e quindi più reattivi.

b) Individuare la molecola che non possiede elettroni reattivi e che è in grado di accettarli a buon mercato: l’elettrofilo. Tale elettroni saranno ospitati nell’orbitale molecolare vuoto a più bassa energia, il LUMO.

c) Valutare le energie dei vari orbitali

d) Analizzare l’equazione di Klopman-Salem, che verrà introdotta poco avanti, e vedere quali termini dell’interazione sono importanti e decisivi.

L’equazione di Klopman-Salem

L’equazione di Klopman-Salem stima la reattività chimica secondo il metodo perturbazionale. Essa esprime analiticamente la variazione di energia lungo la coordinata di reazione, partendo da uno stato iniziale non perturbato dove le due molecole non interagiscono ed arrivando ad uno stato perturbato dove gli orbitali molecolari delle due molecole sono in interazione (formazione del legame).
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Il significato delle variabili all’interno dell’espressione è:

· primo termine:

a 
= AO di un atomo della molecola r;

b 
= AO di un atomo della molecola s;

qa,b 
= popolazione elettronica dell’AO;

βab 
= integrale di risonanza riferito ai due AO ‘a’ e ‘b’ (energia associata 

alla situazione in cui l’elettrone è disponibile ad entrambi gli atomi);

Sab
= integrale di sovrapposizione riferito ai due AO ‘a’ e ‘b’ (energia che 

indica quanto è efficace la sovrapposizione degli orbitali nel diminuire 

l’energia totale del sistema);

· secondo termine:

Qk,l
= carica elettronica totale residente sull’atomo k(l) della molecola r(s);

ε
= costante dielettrica;

R
= distanza tra gli atomi k e l;

· terzo termine:

cra
= coefficiente dell’AO ‘a’ nel MO di r (analogamente csb);

Er,s
= energia del MO di r,s.

Analizziamo separatamente ciascun termine.

- Il primo termine
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Il primo termine dell’equazione di Klopman-Salem descrive l’interazione degli orbitali occupati di una molecola con quelli occupati dell’altra: è quindi un contributo complessivamente antilegante. Questo termine riflette soprattutto l’entalpia di attivazione (ΔH≠) della reazione. L’entalpia non risente dell’orientazione relativa di approccio dei due reagenti. E’ quindi un termine, del primo ordine, relativamente costante al variare della regiochimica. Sono pertanto gli altri due termini che pilotano la reazione; questo ci dice anche che non tutti gli orbitali molecolari sono decisivi per il decorso della reazione: per interpretare la reattività differenziale dobbiamo concentrare l’attenzione sugli FMO. D’ora in avanti si ignorerà il primo termine.

- Il secondo termine
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Questo termine, che possiamo chiamare il “termine di carica”, rende conto degli effetti di attrazione e repulsione di tipo colombiano che si hanno quando le due molecole si avvicinano. Il termine “Q” rappresenta infatti la carica totale netta su ogni atomo. Si intuisce che questo termine diventa molto importante nel caso di reazioni tra speci cariche o tra molecole polari. 
- Il terzo termine
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Questo termine rappresenta l’interazione di tutti gli orbitali molecolari occupati di un reagente con tutti gli orbitali molecolari non occupati dell’altro. Nella sommatoria alcuni termini saranno più rilevanti di altri, come si vedrà nella forma semplificata dell’equazione.

Come si può vedere dall’espressione analitica, il contributo del terzo termine aumenta:

a) al diminuire della differenza tra le energie Er - Es;

b) all’aumentare dei valori dei coefficienti cra e csb.

In altre parole il contributo del terzo termine è maggiore quando è maggiore la sovrapposizione tra gli orbitali.

Come si è notato l’espressione analitica del terzo termine non prevede i contributi che provengono dall’interazione degli orbitali occupati di una molecola con gli orbitali occupati dell’altra. Infatti, limitandoci a considerare gli elettroni più reattivi, l’interazione dell’HOMO della molecola r con l’HOMO della molecola s porta al seguente diagramma energetico:
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Poiché l’energia di stabilizzazione E1 è minore dell’energia di destabilizzazione E2, questa sovrapposizione porta ad un effetto complessivamente destabilizzante. Questo tipo di interazione viene considerato nel primo termine dell’equazione di Klopman-Salem.

Ritornando a considerare solo l’interazione tra gli orbitali molecolari occupati di una molecola e gli orbitali molecolari vuoti dell’altra, abbiamo visto che il valore del terzo termine aumenta al diminuire della differenza tra le energie degli orbitali coinvolti. Ci poniamo quindi il seguente quesito: quando, ovvero per l’interazione di quali orbitali, il valore Er - Es diventa minimo? Restringiamo il campo, per le ragioni già note, agli orbitali molecolari di frontiera e a quelli subito adiacenti. 

Consideriamo i seguenti due tipi di interazione.

a) Interazione HOMO-LUMO. L’interazione tra l’HOMO di una molecola e il LUMO dell’altra porta al seguente diagramma energetico
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Così si può vedere che tale interazione, a differenza di quella tra MO occupati visti sopra, porta ad un effetto stabilizzante (EA).

b) Interazione NHOMO-NLUMO. L’interazione tra il NHOMO (Next HOMO) di una molecola e il NLUMO (Next LUMO) dell’altra porta ad un diagramma analogo al precedente.
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Anche in questo caso si ha un effetto stabilizzante, ma l’energia di stabilizzazione EA ottenuta in questo caso è molto minore dell’energia EA derivante dall’interazione HOMO-LUMO. La minore stabilizzazione proviene dal valore più alto della differenza Er –Es: questa interazione è quindi trascurabile rispetto alla precedente nella sommatoria del terzo termine dell’equazione di Klopman. Si può intuire che i termini derivanti dalla sovrapposizione degli altri orbitali molecolari avranno contributo ancora più scarso (praticamente nullo).

Alla luce delle considerazione appena fatte, si può proporre la seguente forma semplificata dell’equazione di Klopman-Salem. Questa forma non comprende il primo termine, il cui contributo è costante, e contiene il terzo termine semplificato, che tiene conto soltanto dell’interazione HOMO-LUMO, essendo le altre, in prima approssimazione, trascurabili:
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Nell’equazione i termini hanno il seguente significato:

Qnucl 

si riferisce all’atomo che nel nucleofilo conduce l’attacco;

Qelettr

si riferisce all’atomo che nell’elettrofilo subisce l’attacco;

cnucl
è il coefficiente nell’HOMO del nucleofilo corrispondente all’atomo che mette a disposizione gli elettroni che formeranno il legame;

celettr
è il coefficiente nel LUMO dell’elettrofilo corrispondente all’atomo che accetta gli elettroni che formeranno il legame

Come è già stato evidenziato, questa forma semplificata dell’equazione è costituita da due termini, il primo, il termine coulombiano, che tiene conto dei contributi di carica, e il secondo, il termine degli orbitali di frontiera, che proviene dall’interazione tra gli MO HOMO e LUMO. Questo termine, come si può vedere dall’espressione dell’equazione, è tanto più grande, ovvero il contributo FMO è tanto più importante rispetto al contributo di carica, quanto più piccola è la differenza tra l’energia dell’HOMO nel nucleofilo e del LUMO nell’elettrofilo, EHOMO – ELUMO. Questo valore sarà piccolo quando l’energia dell’HOMO è alta e l’energia del LUMO è bassa; in altri termini, quando il nucleofilo ha elettroni da compartecipare a buon mercato e quando l’elettrofilo riceve elettroni a buon mercato. Quindi riassumendo:

1) Gli orbitali molecolari occupati di una molecola respingono gli orbitali molecolari occupati della seconda: primo termine. Questa interazione, come si è visto, è destabilizzante, ed è quasi costante per ogni caso: in un approccio perturbativo non serve a descrivere la reattività differenziale e viene pertanto ignorata.

2) Interazione di tipo coulombiano tra cariche di segno opposto: secondo termine.

3) Gli MO occupati del nucleofilo (HOMO) e gli MO vuoti dell’elettrofilo (LUMO) si sovrappongono, dando luogo ad una interazione stabilizzante: terzo termine.

Si può pertanto concludere che  l’evento favorevole alla formazione di un legame chimico tra due molecole sottostà a:

· controllo di carica (secondo termine);

· controllo di frontiera (terzo termine).

I parametri importanti, che bisogna esaminare al fine di valutare l’entità dei due tipi di controllo e quindi poter descrivere la reattività differenziale, sono i seguenti:

· cariche (parziali o totali, presenti sugli atomi nelle due molecole)

· energia dell’HOMO nel nucleofilo

· energia del LUMO nell’elettrofilo

· popolazione elettronica di frontiera (coefficienti dell’HOMO e del LUMO, cnucl e celettr).

Si noti come, nella tabella 2.1, l’energia dell’HOMO sia nel senso furano > benzene > piridina. Questo significa che l’HOMO del furano sarà più reattivo di quello del benzene, mentre quello della piridina sarà meno reattivo. Ciò è in accordo con l’appartenenza del furano alla classe degli eteroaromatici elettronricchi che darà luogo a reattività principalmente come nucleofilo. L’appartenenza della piridina alla classe degli eterocicli elettronpoveri darà luogo quindi a reattività principalmente come elettrofilo. Nell’ambito della reattività come nucleofili, a parità di LUMO dell’elettrofilo, l’interazione FMO controllata è più facile nel furano che nel benzene, a sua volta più facile che nella piridina. Per quanto riguarda i dati riportati in Tabella 2.2, si osservi come, nel caso di benzeni sostituiti da gruppi elettronattrattori (+M), l’energia dell’HOMO sia molto alta: alta reattività come nucleofili nei confronti di elettrofili. Discorso opposto per i sostituenti elettronattrattori (-M): l’energia dell’HOMO è molto bassa e pertanto saranno poco reattivi nei confronti di elettrofili. Dai dati relativi ai sistemi eteroaromatici si può prevedere che, a parità di LUMO dell’elettrofilo, l’interazione FMO controllata sia più facile nel furano rispetto al benzene, a sua volta più facile rispetto alla piridina.

	Tabella 2.1  Valori delle energie di alcune molecole semplici. (1 eV / molecola = 23,060 kcal mol-1 = 96,490 kJ mol-1)


	Molecola

	Orbitale

	Energia (eV)


	H2O

	
	n

		-12,6


	NH3
		n

		-10,35


	H2S

		n

		-10,4


	CH2=CH2
		(
		-10,51


	H2C=O

		(
		-14,00


	CH2=CH-CH=CH2
		Ψ1 (NHOMO)

		-11,4


			Ψ2 (HOMO)

		-9,1


	NH2-CH=O

		(
		-10,5


	CH2=CH-CH=O

		(
		-10,9
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	Tabella 2.2  Potenziali di ionizzazione IP (IP ÷ energia HOMO) di alcuni benzeni monosostituiti.
R

IP (eV)
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Me2N

-7,51

MeO

-8,54

+I


Ph

-7,42

C=C

-8,13

Me

-8,90

H

-9,40

-M


CHO

-9,80

CF3
-9,90

CN

-10,02

NO2
-10,26



	
	


Dati di popolazione elettronica di frontiera di alcuni sistemi aromatici ed eteroaromatici sono riportati in Tabella 2.3, insieme  con i siti di nitrazione (attacco elettrofilo). In tutti quei casi dove la reazione di nitrazione sottostà a controllo di frontiera, è possibile prevedere il sito d’attacco conoscendo il valore dei coefficienti con cui gli orbitali atomici appaiono nell’HOMO. Laddove i valori dei coefficienti sono simili si ha competizione (caso del fenantrene); si tenga conto comunque che questi valori sono approssimati. Si noti come nel pirrolo il termine di carica e il termine di frontiera prevedono regiochimica diversa (il primo dirige in β, il secondo in α): poiché sperimentalmente l’attacco elettrofilo avviene in posizione α, la reazione è sotto controllo di frontiera.

	Tabella 2.3 Popolazione elettronica di frontiera (HOMO) di alcuni sistemi aromatici semplici, (-deficienti, (-eccessivi e siti di nitrazione.
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Gli orbitali molecolari di frontiera, sviluppati da Fukui, e i concetti di controllo di carica e controllo di frontiera presenti nell’equazione di Klopman-Salem sono contemporanei alla teoria “Acidi e Basi, Duri e Molli”, proposta da R. Pearson. Questa teoria permette di prevedere l’esito delle reazioni nucleofilo-elettrofilo (reazioni “ioniche”) mentre l’introduzione degli FMO, lo studio delle loro energie e delle loro simmetrie, permette la razionalizzazione, e quindi la previsione della reattività, di una vastissima classe di reazioni che vanno sotto il nome di reazioni pericicliche. Sia la teoria “Acidi e basi, Duri e Molli” sia le reazioni pericicliche rivestono notevole importanza nella chimica dei composti eterociclici.

La teoria “Acidi e Basi, Duri e Molli”

La teoria “Acidi e Basi, Duri e Molli” (HSAB, Hard and Soft, Acids and Bases), proposta da R. Pearson, dal quale prende il nome, ha un duplice obiettivo: (1) può prevedere l’esito della reazione elettrofilo (acido) - nucleofilo (base); (2) può prevedere la stabilità di un composto, inorganico o organico. Le speci che prendono parte ad una reazione sono sempre classificabili come acido o come base; pertanto il principio di R. Pearson è applicabile a tutte le reazioni inorganiche ed organiche. Questo principio afferma quanto segue: 

“Gli acidi duri formano legami più forti e reagiscono più velocemente con le basi dure. Gli acidi molli formano legami più forti e reagiscono più velocemente con le basi molli”. 

Quali sono le caratteristiche di durezza o mollezza? Tralasciando per ora di considerare la connessione con gli orbitali di frontiera, la teoria afferma quanto segue.

Caratteristiche di durezza in un centro reazionale sono:

1) piccolo raggio atomico dell’atomo costituente il centro reazionale;

2) alta carica effettiva su tale atomo;

3) bassa polarizzabilità della sua nuvola elettronica.

Pertanto una base dura è un centro reazionale in cui la nuvola elettronica è trattenuta vicino al nucleo ed è poco dispersa: in altre parole, carica concentrata.

Caratteristiche di mollezza di un centro reazionale sono:

1) grande raggio atomico;

2) carica effettiva nulla o bassa;

3) alta polarizzabilità.

Una base molle ha una nuvola elettronica poco trattenuta vicino al sito reazionale ed è dispersa: ad esempio nei sistemi anionici (-coniugati in cui la carica è delocalizzata (anione allilico). 

Come già accennato le possibilità revisionali della teoria HSAB sono ricollegabili all’equazione di Klopman-Salem. Pertanto traduciamo la durezza e la mollezza in termini di energie e coefficienti degli orbitali molecolari di frontiera, in modo da poter applicare l’equazione. Si ha quanto segue:

a) Durezza: 
Gli acidi (elettrofili) duri hanno un LUMO ad alta energia.

Le basi (nucleofili) dure hanno un HOMO a bassa energia.

La differenza EHOMO - ELUMO è alta e pertanto il terzo termine dell’equazione di Klopman-Salem diventa trascurabile rispetto al secondo. Una reazione DURO-DURO (d-d) è sotto controllo di carica (prevale il secondo termine nell’equazione di Klopman-Salem) ed è veloce a causa di una grande attrazione coulombiana.

b) Mollezza:
Gli acidi (elettrofili) molli hanno un LUMO a bassa energia.

Le basi (nucleofili) molli hanno un HOMO ad alta energia.

La differenza EHOMO - ELUMO è piccola e quindi il terzo termine diventa importante. Una reazione MOLLE-MOLLE (m-m) è sotto controllo degli orbitali di frontiera (prevale il terzo termine nell’equazione di Klopman-Salem) ed è veloce a causa di una forte interazione fra HOMO del nucleofilo o base e il LUMO dell’elettrofilo o acido.

Inoltre, poiché nel terzo termine sono presenti i valori dei coefficienti degli AO negli FMO, corrispondenti ai siti atomici che interagiscono, questo termine prevarrà sul secondo, oltre che per piccoli valori di EHOMO - ELUMO, anche per alti valori dei coefficienti. Tanto più un sito nucleofilo o elettrofilo ha grandi valori dei coefficienti, tanto più molle sarà. In prima approssimazione ad un maggiore coefficiente corrisponde una maggiore dispersione (grande raggio atomico, alta polarizzabilità) della carica. Come già detto la teoria di Pearson può prevedere la stabilità di un certo composto, organico od inorganico. Infatti saranno stabili quei composti che provengono da interazioni duro-duro oppure molle-molle. Negli altri casi l’interazione è sfavorita, ovvero non è favorevole né il termine di carica né il termine di frontiera: l’equilibrio della reazione è spostato verso i reagenti. Nella Tabella 2.4 e 2.5 vengono riportati i valori delle energie degli orbitali di frontiera di alcuni elettrofili e nucleofili inorganici. In base a questi valori e quindi alla durezza o alla mollezza di una specie è possibile giustificare l’esistenza, o meno, di un certo composto inorganico. Ad esempio esistono i seguenti derivati metallici: CaF2 (d-d), AlCl3 (d-d), [Al(OH)4]- (d-d), AgI (m-m), [Ag(CN)2]- (m-m), AgCN (m-m). Invece i seguenti composti, provenienti da interazioni duro-molle, non sono stabili e pertanto non esistono: Al(CN)3 (d-m), FeI3 (d-m), HgF2 (m-d), CuOH (m-d). 

	Tabella 2.4   Energie del LUMO di alcuni elettrofili inorganici.


	Elettrofili

	ELUMO (eV)


				DURI (

		Al3+
	6.01

	
		Mg2+
	2.42

	
		Ca2+
	2.33

	
		Fe3+
	2.22

	
		Cr3+
	2.06

	
		Ba2+
	1.89

	
		Cr2+
	0.91

	
		Fe2+
	0.69

	
		Li+
	0.49

	
		H+
	0.42

	
				
		Ni2+
	0.29

	BORDER LINE


		Na+
	0.00

	
		Cu2+
	-0.55

	
				
		Tl+
	-1.88

	MOLLI (

		Cu+
	-2.30

	
		Ag+
	-2.82

	
		Au+
	-4.35

	
		Hg+
	-4.64

	
				

	
	Tabella 2.5  Energie dell’HOMO di alcuni nucleofili inorganici.

Nucleofili

EHOMO (eV)

MOLLI (
H-
-7.37

I-
-8.31

HS-
-8.59

CN-
-8.79

Br-
-9.92

Cl-
-9.94

HO-
-10.45

DURI (
H2O

-10.73

F-
-12.18




Qui di seguito riportiamo una serie di elettrofili e nucleofili inorganici e organici classificati secondo durezza e mollezza. In base a questa classificazione è possibile prevedere il decorso reazionale tra due specie considerate.

· Elettrofili (acidi) duri

H+, Li+, Na+, Mg2+, Ca2+, Al3+, Cr3+, Fe3+, AlCl3, AlH3, RSO2+, SO3, RCO-, CO2.

· Elettrofili (acidi) borderline
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Fe2+, Co2+, Ni2+, Cu2+, Zn2+, SO2, R3C+, NO+.

· Elettrofili (acidi) molli

Cu+, Ag+, Hg+, Pd2+, Pt2+, RS+, Br+, I2, Br2, metalli (0), 

I metalli di transizione allo stato zerovalente sono elettrofili molli. Formano quindi composti di coordinazione con nucleofili molli, quali R-N=C:, R3P, CO.

· Nucleofili (basi) duri

H2O, OH-, F-, CH3COO-, PO43-, SO42-
Cl-, ClO4-, CO32-
ROH, RO-, ROR, NH3, RNH2, NH2NH2
· Nucleofili (basi) borderline

PhNH2, piridina, N3-, Br-, NO2-, SO32-
· Nucleofili (basi) molli

RSH, RS-, I-, SCN-, R3P, (RO)3P, CN-, R-N=C, CO, benzene, H-, HOO-, HOOH, R- (reattivi di Grignard, enolati, carbanioni stabilizzati).

I nucleofili all’ossigeno e, anche se in misura minore, all’azoto sono quasi sempre nucleofili duri, a causa dell’alta elettronegatività dei due elementi (una eccezione è, ad esempio, l’anione idroperossido).
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