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«La chimica organica mi fa quasi ammattire, mi appare come una foresta
tropicale piena delle cose piu strane, una spaventosa giungla senza fine
nella quale non si ha il coraggio di entrare per il timore di non poterne piu
uscire» [Friedrich Wohler (1800-1882)].

Webpage: http://biocfarm.unibo.it/samori/chorg/chorg.html 1

Argomenti e materiale del corso:
- Lezioni frontali (spiegazioni, dispense,* file di modelli molecolari)

- Materiale contenuto nei capitoli indicati da Brown e Poon “Introduzione alla
Chimica Organica”

Brown, Poon - Introduzione alla Chimica Organica - lll ed.
EdiSES (rappresentante di zona: Nicola Garibaldi)

Via della Cesoia, 10 — Bologna 40138
Tellfax 0516360110 — emilia@edises.it — www.edises.it

Valutazione del corso:

Due scritti “parziali” (a meta e fine corso) ed un orale.

Alternativamente, uno scritto seguito da un orale

I
i *: Le dispense (annotate e non) saranno pubblicate sulla webpage: :

 http://biocfarm.unibo.it/samori/chorg/chorg.html i

12 Unita didattica

Struttura elettronica e legame chimico

Acidi e basi

L Hy HF

Webpage: http://biocfarm.unibo.it/samori/chorg/chorg.html

Materiale coperto: Capitoli 1 e 2 di Brown e Poon “introduzione alla chimica organica” 3

La chimica organica

* | composti organici contengono carbonio

* Il carbonio né cede facilmente, né acquista
facilmente elettroni

o RLSEELRIELE

the second row of the periodic table

Gli atomi alla sinistra del carbonio hanno la tendenza a cedere elettroni,
mentre quelli alla destra hanno tendenza ad acquistarli.

« | carboni condividono elettroni con altri carboni o
con altri atomi




La struttura di un atomo

» Un atomo consiste di elettroni, protoni carichi positivamente, e
neutroni neutri

* Gli elettroni formano i legami chimici

* Il numero atomico € il numero di protoni nel nucleo

« il numero di massa € la somma dei protoni e dei neutroni

di un atomo

* Gli isotopi hanno lo stesso numero di protoni, ma un diverso
numero di massa

* Il peso atomico € la media pesata della massa delle particelle

di un atomo

* Il peso molecolare € la somma dei pesi atomici di tutti gli atomi di
una molecola 5

La distribuzione degli elettroni in un atomo

» La meccanica quantistica usa le funzioni d’'onda (equazioni
matematiche) per caratterizzare il moto di un elettrone attorno al
nucleo

* Le funzioni d’onda degli orbitali ci danno informazioni
sull’energia degli elettroni e sul volume di spazio in cui € piu
probabile che si trovi I'elettrone

* L'orbitale atomico piu vicino al nucleo ha I'energia minima

* Orbitali degeneri hanno la stessa energia

La configurazione elettronica

= 31" guscro

« I gusco

wifisie

* 1 guscip

Table 1.1 Distribution of Electrons in the First Four Shells

That Surround the Nucleus
First shell  Second shell  Third shell  Fourth shell

Atomic orbitals 5 5P sopd sopod, f
Mumber of atomic orbitals I 1.3 I 1.35.7
Maximum number of electrons 2 8 18 3z

Lo stato fondamentale degli atomi piu piccoli

TABLE 1.2 The Ground-State Electronic Configurations of the Smallest Atoms

Mame of Atomic
Atom element number 1s s 2p, 2p, 2p. Is
H Hydrogen | 1
He Helium 2 11
Li Lithium 3 Tl i
Be Beryllium 5 | £
B Boron 5 1l 1l !
C Carbon 6 1l 1 I !
N Nitrogen i Tl 1l I 1 I
0 Oxygen 8 Il 1 I ] I
F Fluorine 9 Tl il 1l 1 I
Ne Meon 1] H Tl 1 1l Il
Na Sodium 1 1l 1 Il 11 1l |




Regole per definire lo stato fondamentale

* Il principio aufbau: gli elettroni occupano prima gli
orbitali con energia piu bassa
ls < 25 < 2p <= 35 < 3p < ds < 3d < 4p < 55 < d4d < 5p <
b5 << 4f < 5d < op < Ts < 5f
* Il principio di esclusione di Pauli: solo due elettroni
possono occupare un orbitale (atomico) e se due
elettroni lo occupano, devono avere spin opposto

* la regola di Hund: gli elettroni occuperanno tutti gli
orbitali vuoti degeneri prima di accoppiarsi nello
stesso orbitale

* | composti ionici sono formati quando un elemento
elettropositivo trasferisce elettroni ad un elemento
elettronegativo

ionic bond

:CIT Na :CIf
Na :ClIT Na
:CIT Na :CIf

sodium chloride
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| composti covalenti Strutture di Lewis
 Condivisione simmetrica di elettroni: legami covalenti ewls structures . . . .
non polari (es.: H,) (. B 0 I -
H:C:O:H H:G:N:Or H:C:H (e INIEN:

» Condivisione di elettroni tra atomi di diversa
elettronegativita: legami covalenti polari (es.: HF)

TABLE 1.3 The Elscirorsegativities of Selected Elamenti®

Li~ | Be | n | C N 0 F
By | b5 | 20§35 | 34| 35 |40
Na | Mg Al | S r 5|0
s | 2 13 15 | 21 ¥ | a0
K Cs e
g | L 1K
Increasing slectronegativity ‘!:

Wbt g e A s st A i T e o e T
L e | Sy
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Carica formale =
Numero degli elettroni di valenza—
(numero di elettroni nelle paia solitarie +1/2 numero degli elettroni di legame)

Taseiia 1.2 Strutture di Lewis e Kekulé di alcune molecole semplici

Struttura Strettura Struftura Struitura
MHame il Liewin dl Kbl Kome dl Lrwls dl Kellid
.. H
Aoqun Hele H H—=0—H H
(HZ} Motana H:C:H H—C—H
H (0H, | H
H H
Ammonisen ]I:H.‘-I{ H—N—H H
(NH,) i
Mevole  HiCi(eH H—C—0O—H
(CHHOH} "
H
12




Strutture di Kekulé e strutture condensate

Table 1.5 Kekul® and Condensed Structunes

Kekul strsciuar e Comdensed structires

Atomms honded bo o carbon are shown b the nght of the carbon. Aloms other (ham H cam be shown hanging from the carbon.
HHHHHH

ll—'.:"—ﬂ!'— —(I'—li. —(:’—H CHEOHACHCHCHOWH,  or  CHCHCHCHACHCH,,
HOBeH oG v &

Repeating CH 3 grougs csn be sheam | paseniheses
||1 rll H H Ho#
H=C—{—C—{—C—C—H CHECHCHCHAHAH,  or  CHUCH,L,CH,

| T Rl B S0 OV |
HHHHHH
Ciroups bonded 10 8 carboo can be shown (im parestheses) o the right of the carbon, or hanging from the carbon
HHH HHH
| | 1
II—li'.'-iT'" l{'—-l; o B oy | CHyCHCHICH CHyCHIOHRCH,  oc ﬂl.l'.li_-t'l![‘rl;’T—I CH
H H CH;H O 1 CHy OH

Cirougrs homded 1o the far-right carkon are oot pat im panemheses.

Ili fll CHy H II'I 1y
| |
H= I!IZ'"-C--Ii' = f'lll" =H CHCHOWCH s CHACHAON  or Il"!!n‘..‘bl_ﬁﬂi;l"lhi}il
| |
H H CHyH OH CH,

Numeri di legami importantsi

Un legame

Due legami

Tre legami

Quattro legami

H— F— Cl— Br—
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Gli orbitali s

25 atomic orbital
node shown

15 atomic orbital

5 atomic orbital
node not shown

ey

Gli orbitali p

e -3
T
i e

o, webital
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Gli orbitali molecolari

2H: —= H;

Due atomi di idrogens —  —

© 0 — ® o

H- Aszarhiti ||-.|.||'.|':|.- gt ecinde il legame
15 atomic 15 atomic molecular orbital
orbital orbital Malecola di Hy 5 =

*Gli orbitali molecolari appartengono all'intera molecola FIGURA 1.8 Livelli energetic
degli atom| di H o della molecola
H.. Date che la molecola H, & pid
. . bassain ﬂl‘lltfsil ded due atomidi H
* legame o: formato sovrapponendo due orbitali s vk ol oyt
lasciata guando sl forma |l legame
H-H. Per contra, si dovrebbera
Tornire 436 ki /mol alla molecola H,
perscindere il legame H=H,

» Forza del legame: energia richiesta per rompere un
legame o rilasciata alla sua formazione o 18

La sovrapposizione in fase genera un MO di legame;
una sovrapposizione fuori fase genera un orbitale di

2 hydrogen
atoms are close 2 hydrogen atoms .
together are far apart anti-legame [m.m,,[,-‘E
‘ S 00 '
- "
?M : o+ antibonding molecular orhital
[T ]
= ]
LT ]
T | Oprrersrmmrsnhu bbb e
E = ’ ’
& 104 kcal/mol i Py i
- bﬂ‘ﬂd 5 f‘ll‘l‘llt 5a ic
104 keal/mol bond length Shediicn e )| o
- calfmol + nd lengt
’ / g energy ¥
0.74 A o
internuclear distance
o bonding molecular orbital
20
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Un legame sigma (o) si forma dalla
sovrapposizione in fase dei lobi di due orbitali p

lungo il loro asse
[ nodes

a+ antibonding molecular orbital

g
& 2p atomic 2p atomic
orbital orbital
o bonding molecular orbital
Un legame o e piu forte di uno = ”

Un legame Pi-greco (n) si forma dalla
sovrapposizione laterale di due orbitali p

n
{nodal plane |

Energy

= bonding molecular orbital 22

La promozione degli elettroni per fare piu legami

La promozione costa energia, ma il costo € compensato dall’energia dei legami
aggiuntivi

Per il carbonio: 2s2 2p2 — 2s! 2p3 cosi pud formare 4 legami!

Ma i legami del metano, ad esempio, sono tutti uguali ...

&
420 kcal/mol

promotion
96 kcal/mol
4 covalent
bonds

Potential energy

Il legame nel metano e nell’etano:
Legami singoli

Ibridizzazione degli orbitali:

x x I hybridization ? 9 ? ?
. r r &
ap apt spt spt

the 3 orbital adds to
the lobe of the p orbital

v

@

the lobe of the p orbital
24

. I\
[ the 5 orbital subtracts from




Gli orbitali usati nella formazione del legame ne
determinano la geometria

Legami nel piano
Legame che arretra  della pagina
b 2 nella pagina

Legame che
dalla pagina

 Angolo di legame tetraedrico: 109.5°

* Le coppie di elettroni si dispongono nello spazio il
piu lontano possibile le une dalle altre (VSEPR)

25

Gli orbitali ibridi dell’etano

o 2D

a+« antibonding molecular orbital

Energy

sp° atomic sp® atomic
orbital orbital

o bonding molecular orbital

Il legame nell’etene: un legame doppio

27

Un carbonio ibridizzato sp?

200

side view top view

* L’angolo di legame nel cabonio sp2é 120°

* L'sp? e il carbonio trigonale planare 28




Il legame dell’acetilene: un legame triplo

% o bond formed by | b
180 [ 3p-5 overlap |
F * H-N
__E = H
o bond formed by
- ovalap

* Un legame triplo consiste di un legame o e due legami &t

« L’angolo di legame del carbonio sp & 180° 29

Il legame nel catione metilico

empty p orbital
bond fonmed by H
=3 overlap E o
H c*
& o 9
'L'.'H_I angled side view Eop wiew
methyl cation ball-and-stick modets of the methyl cation wlectrostatic potential map

far the methyl cation

30

Il legame nel radicale metile

/Ip orbital containg the

4 unpaired electron
=0 o o '
H C
Y 2

'ﬂli angled side view Eop view

muothyl radécal all-and-stick models of the methyl radical electrostatic potential map
for the methyl radical

31

Il legame e la geometria dell’anione metile

lone-pair electrons
are in an 3p? orbital

bend formed by :
15 overlap !
C LT .
s
H

ch;
mathyl anion ball-and-stick model of the maethy] anion olectrostatic potential map
for the methyl anion

32




Il legame nell’acqua

bond is formed by the overlap

of an sp’ orbital of oxygen with |

inne-pair electrons ; |

are I 3599 orbital @ the s orbital of hydrogen |
b e /

\yn\. K '

[
H~ 104.5
Hy0
water ball-and-stick model of water electrostatic potential mag
for water
33

Il legame nellammoniaca e nello ione ammonio

P ——
h anwp? orbital

=
h |

B it formmed Ly it veeelan |
g el e gn’ pibital of fitogen with

b i pilstal of hydeoges

- .'.':é
"= '
o 1072
L
Nl bafl-and -stick maddel of snmanis whictinatati poteetiad mas
e SRS
F|I!
N
W A
H* 108.5
“HHy
ammanium ion ball-and-stick model of the ammonium ion electrostatic potential map

for the ammaonium lon

34

Il legame negli alogenuri alchilici

oLV

il Hi

Table 1.6 Hydrogen-Halogen Bond Lengths and Bond Strengths
ol lenpth Huomid stresgihy
Hsdnogen balude Al Realimal vl
H—F "Ebr_ ot 14 Al
w-o iy e I 411
1
He=Br li,:: 1AL el i
L -
H—1 . 1.4 i 04
‘a
I=

35

Riassumendo

* Un legame & é piu debole di uno o

» Maggiore e la densita elettronica nella regione di
sovrapposizione tra gli orbitali, piu forte e il legame

» Maggiore ¢ il carattere s degli orbitali, piu corto e
piu forte e il legame

» Maggiore e il carattere s, piu allargato € I'angolo di

legame %




L’elettronegativita cresce nei gruppi e cala nei periodi

Fioura 2.2 Walorl di elettronega-
thvith di varl element| della tavola L1y v
periedica. In genare, leletiranega- H

Tivilh aumenis andands da sinistra 51

u desira della Livols periodics ¢ s
diminuisce andando dall’alin versn Be
# Baaso. | valor] somo basatl suuna T
scala arbitraria, con F =~ goels s | Mp TETm e
a.7. W carbonio ha una eleltronega- et e AL H'*M' LELLY 19
thvitd parl a 2.5 Gl element| cole K r".ij_J I.!-..l.ﬁJ-l.Iil. ol M | Rh | Pl }
il s rosso sann | pid LA, L0k ] %b[ Mo | L LERLRE LRR
tledbromegativi, quelli in verde o | S | e o] B
hanno valedl df eletironegativilh 1a HI T | 17 L
intermed, & quelll in glalls sona | | '-'-:E':I"-;| 1w 13 L)

maenn elettronegativi, e

Farae
#

Feaima 2.3 (o) Mel lacsmeians,  (n)
€M1, B legame C—{1 & un kegame
covaleste polace; ) el meiilliti,
CH LA, 1l legmme C-Li & un legame
tovaleste polare. Le ragpreseaty
ranl paneratr dal compoles, delle
mappe @ polenrisle elelbostatios,
fanna usa di colotl pee moubr (e
distiibusiont di garica caloolste
rFossa per le rane ricche di elel-
trani, blu get s fons povets di
HFtirpe:

37
Metillitia

Mappe di potenziale elettrostatico

red < orange - yellow - green < blue

most negative mast positive
electrostatic potential electrostatic potential

38

Il legame tra due atomi a diversa elettronegativita, secondo la teoria MO

= bonding modecular orbital

39

Un dipolo

» Un legame polare ha un lato positivo ed uno negativo

I momento di dipolo (D) =u=exd
(e) : grandezza della carica sull’'atomo
(d) : distanza tra le due cariche
Debye= 10-18 esu cm;
(e—: 4.8x1010 esu; separazioni dell'ordine di 108 cm)

Table 1.4 The Dipole Moments of Some Commaonly Encountered Bonds

Band THpole moment (1) Bond Dl moment (1)

H—C 04 c—C i

H—x 13 C—N 02

H—0 1.5 c—0 o7

H—F L7 C—F 1.6

H—C1 1.1 c—Cl 1.5

H—B8r 04 C—Br 14

H—1 0.4 c—1 12 40




Il momento di dipolo molecolare

La somma vettoriale della grandezza e della direzione dei

momenti di dipolo dei legami individuali determina il momento di

dipolo complessivo di una molecola

A
Qo] T
aF [&]
carbon dioalde }'I
oD
- carkan tetrachluride
T

Il concetto di carica formale

mumero i 1 ( Numery di \
carlen formale alettrand di -.-:;||-|.-|;||J [l-llltlruni i -..1|»||;.n.)

nel Pty isolaio \ el Untoane logato

Numrn i Meth degli \ I di
eletironi di elettroni J elettromd di
|\ valenza | \eli legnime | tiaty legmme

)

1] |
b
u‘:,
il g
Un stoimi di enrbonko eolato Anche questo atomo di asoto
_(|'| .@ @. I poasipde 4 elottroni di valenza 1 / possivde E A eletironi
-[" e 'q*' 1Cr H:rH
A | A "H Y H
H" » Y - =,
\ @\~
H H H
chloromethane water ammonia . , . .
p= 1870 u=1850 = 1470 Un atamo di azedo ialate Anche questo ntomao di nzoto
/me 5 elettroni di valenzn. / possiedi g + 2 = § alettron.
41 \ H: \H 42
H
Risonanza e flusso di elettroni n
TamzLia 2.2 Cariche formali su atomi di carbonio, azoto e ossigeno
Atoma C N 0 i
| | Lot frecein ey i colore rosss lisdica che ana Lt nuvrva Farnin i flsonanes
—p* _pl = Nt S _dr 8t _§— —a coppdn di eletironi sl sposin dall'atomo di oesigeno conthinn un depgio legame
Strutturs tl I-I- {f ‘i' T i II' a o disegnats in alto por diventare parte del quests poaiziome .
dopgan begnme =0}
Lo a 4 a 4 a 2 a 3 1 B )
N : Ili _ :}1}: H :0:.
: 0 (7 o 2 g 3 K e
o R ! . oo 3 H—C—N+ s H—C—N»
Carica 1 s i +1 il i +1 m H U‘= H 0
formale
i el dappi una cogyria ol elettr
i en E1eaf Rl 1 ijLies]
Dhipspen begnme coa questo oaslge it ppin di posixio
H e H 0
% & LY X
C—N+ — C—N»
AN WA
Hg 0 n o
g : Ho bisogno delle formule di risonanza, perché le strutture di Lewis
(Kekulé sono limitate nella loro descrizione)
43
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Molte formule di risonanza = composto piu stabile

i W :i|j=
H O . H _me B _oft* R _ N q H
"x'..- ¢ e o ,_'_..f {1__-
JiR / | / |
H HH H H H g H H p
Acetone

L&) an

H ) H HEH H H I
g s | &
H—C—C — H— -.:Ix <~ B—c—¢
| e\ K )

Ho-i H i H H i

Anloas peelalo Forma il plstnimnes
NON corredin

Ma le formule devono essere corrette (rispettare I'ottetto)

Acidi e Basi di Brgnsted—Lowry

* Acidi donano protoni

 Basi accettano protoni

i i
+
CH—C—OH + NH; — CH;—C—0" + NH,
stronger acid stronger base weaker base weaker acid
pK,=4.8 pK,; =9.4

CH:CH;OH + CHiNH, = CH,CH,0" + CHiNH;
weaker acid weaker base stronger base

stronger acid
pk, =159

pk, = 10.7

» Un acido/base forte ha una base/acido coniugato debole

* Un acido/base debole ha una base/acido coniugato forte

45 46
Un equilibrio Acido/Base
+ -
Ho0 + HA HzO" + A
TameLia 2.3 Forza di slcunl scid] e delle loro bas] confugate
Acido Home P, .hi‘*' Mome
CHOH 1 Etannks 18.00 CHATHLO Tone etomsnlo JLITESE
+ — - % il s
= [H 30 ][A ] — K /[H O] ::il.".:i rl.:lfllrcmmlfnw I:H 11: :.!:\'. Z:-.ul-*l.ulu.uum‘
eq [H O][HA] a 2 I CHLO0H Adiths sretion L6 CHYC0, Tome portatn |
HF Acitle Auoesibrien aah F lostier Alustirniee
2 HIO, Acide nitrm 1L K lome mitrmin
Aridn i Anide eloridrien 7.0 (%) lone clorim
K,: La costante di dissociazione acida
47
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L’equazione di Henderson—Hasselbach

Il pH indica la concentrazione di ioni idrogeno (H*)

[HA]
pK, = pH +log5—
|A |

» Un composto esiste principalmente nella sua forma acida
quando pH < del suo pK,

» Un composto esiste principalmente nella sua forma acida
quando pH > del suo pK,

» Una soluzione tampone mantiene pressoché costante il pH in

caso di aggiunte di piccoli quantitativi di acido o di base
49

* Quando gli atomi hanno dimensioni simili, I'acido piu forte &
quello in cui il protone € attaccato all’atomo piu elettronegativo

relative olectronsgatbadties: L O« B
st
elecironegative

CH-;OH CH;NH; relative stabilities:  CH NHp < WO < E
methanol methylamine T Efﬁ.
PK" =153 px' = 40 relathee ackdities: (CH; < NH, Hy0 HE

Ttronges

e

* Il prelievo di carica elettronica per effetto induttivo aumenta
I’aciditao

|| ] i 0 ]
CH;COH ICH,COH BrCH,COH  CICH,COH FCH,COH
pK,=4.76 pK,=3.15 pK,=2.86 pK,=2.81 pK, =2.66
0 0 0 0

I | [
CH ;_(TI-i;(?I-{_-.(:TI-E('(H-{ CH ;(’i-{_\(l'!-{‘..’l-lzii.'(il-l CH Ii’.:.’l-]( 'H.CH,COH (lTI-{_-.{?I-{;(TI—i_-.(?H_-.(T(}I-I
Br Br Br Br

pK, = 2.97 pK, = 4.01 pKa = 4.59 pKa = 4.71
50

» Quando gli atomi hanno dimensioni molto diverse, I'acido piu
forte & quello in cui il protone é attaccato all’atomo piu grande

relative electronegativities: F > €1 > Br >

A

wearondgative
relative stabilities: FF < CI” < Br =
Stable |
relative acidities: HF = HCI < HBr < HI

strongest
acid

i

Gli alogeni attaccati all'idrogeno negli acidi alogenidrici aumentano notevolmente di
dimensioni passando da HF ad HI. Sebbene HF sia piu polare di HI a causa della
differenza di elettronegativita tra gli alogeni, gli ioni ioduro sono piu stabili degli ioni
fluoruro poiché la carica negativa pud occupare un volume molto grande. Il risultato
un incremento di acidita passando da HF ad HI. 51

L’acido acetico € piu acido dell’etanolo

0]

|
CH,;COH CH;CH,OH
pK, =4.76 pK, =15.9
acetic acid ethanol

Gli elettroni delocalizzati dell'acido acetico sono
condivisi da piu di due atomi two atoms, stabilizzando
quindi la base coniugata

S,

H 1 H
/'(-. P — /.I:' I‘.
oy "y

Andone seetate (due forme di Fisonanen)

52




Acidi e basi di

Lewis

Acidi e basi organiche

* Un acido di Lewis & una molecola in grado di accettare una
coppia di elettroni (non di donare un protone)

coppie di elettroni

o 0 4] OH O
CH I|I|! 01l CH lg 4![‘ oH HO ll'_l‘ CH l].‘, CH II.;‘ Ok
o o i il » Una base di Lewis € un donatore di
CO,H
i brhilial Lirhidaks
Actdo avetico Anido piruvico Achdo citrion i il T
the curved arrow indicates : = . A J—
where the pair of electrans B \Mﬂ L__:ﬂ'?‘” f—A
starts from and where it ends up
‘\k\ Base i Loewis  Acido di Lewis
Cl s Cl
L.~ s _—
l '"'.-;kl +  CHCH, =— CI!—-AI—(I)ﬂ CH;
Cl Cl CH,
aluminum trichloride dimethyl ether
'I' ') a Lowis acid a Lewis base
Abcune busi H N H i n g, H
precamivin e b | ‘}n:_"'""u o :;:_’
H W H n rl{ [T T T/«—m\ﬁl Iii Ili
Metilsmmsing Abesl metilico Aceions H—B& + IN—H =—= H—B—ZN—H
| | 1
H H H H
4
53 borane ammaonia 5
a Lewis acid a Lewis base
Alcuni donator] di protonh neutr: e o
1 3 a .. [l
e Wl W M B0 CHOH, 0 CHyOCH, CH,CH CHCCH,
? ]l Aleul Etere Albride Chetane
: ©/
o
Hic 0 CHCH 04 10t 1 100
Aleuni 4 Aleunn II 0. | .
acidi di | b di CH,C0 CHLC0H CHCO0H, CHCHNH,
Lewis Arido carhossilico Fenala Aleal Ly v =
P o Clarars di Acida Estere Ammbde
Aleuni cation: i il earbossilien
i+ I\‘ pd * - [ =
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Sono molto usate le strutture a scheletro
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regole per disegnare le strutture a scheletro:

1) i carboni non sono indicati, si assume ce ne sia uno ogni
intersezione,

2) idrogeni legati a C non indicati, si suppone sempre la valenza del
Csia 4,

3) gli atomi diversi da C sono indicati sempre (anche H legati
eteroatomi); 57




