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1. Osnovni pojmovi

1.1. Ugljovodonicne i funkcionalne grupe. Homologi nizovi

Broj organskih jedinjenja poc¢etkom 2000. godine je iznosio 16 miliona. Bez obzira na njihovu
mnogobrojnost i raznovrsnost organske molekule Sematski mozemo predstaviti: A — B. A je
ugljovodonicni niz, deo molekula koji se sastoji od atoma ugljenika i vodonika. Kod zasié¢enih
ugljovodonika atomi ugljenika su medusobno povezani samo prostim vezama. Nezasi¢eni
ugljovodonici sadrze i dvogube i trogube veze medu atomima ugljenika. Ako su ugljenikovi
atomi medusobno povezani u obliku niza (lineranog, tj., normalnog ili racvastog) radi se o
acikli¢nim ugljovodonicima. Kod cikli¢nih ugljovodonika, ugljenikov skelet je u obliku
prstena. B je funkcionalna grupa, dvoguba i troguba veza kod nezasi¢enih ugljovodonika, a
kod ostalih jedinjenja to je je heteroatom” atom ili skup atoma koji odreduje reaktivnost svake
posebne klase organskih jedinjenja. U vecini reakcija funkcionalne grupe se transformisu jedna
u drugu, a ugljovodoni¢ni niz ostaje nepromenjen.

Ugljovodoni¢ni nizovi koje najéesce sreCemo u organskoj hemiji su predstavljeni u Tabelama
od 1.1do 1.5.

Tabela 1.1. Jednovalentne alkil grupe (radikali”) normalnog niza i cikloalkil grupe koje se
najcesce javljaju u organskim molekulima

Vrsta Opsti oblik Primer
Trivijalno ime | Sistematsko ime | Formula
AIKil (R)™ | n-alkil CH;(CH,),- | metil metil CH;-
etil etil CH}CHz-
propil propil CH;CH,CH,-
cikloalkil | (CH2n | ciklopropil | ciklopropil A
CH,~CH— CH,— CH—

Raznovrsnost medusobnog vezivanja C atoma, funkcionalnih grupa, kao i njihovog razli¢itog
polozaja na istom ugljenikovom skeletu, uslovila je veliki broj organskih jedinjenja. Ta
mnogobrojnost je postavila problem njihovog imenovanja. Do kongresa hemiGara u Zenevi
(1892. godine), organska jedinjenja su dobijala svoja trivijalna imena po pronalazacima, po
nazivima mesta, po obliku svog molekula, po izvoru izolovanja itd.. S obzirom na proizvoljnost
trivijalnih imena Cesto je dolazilo do zabune medu hemicarima. Zato je Internacionalna unija za
Cistu i primenjenu hemiju (IUPAC) razvila sistematsku nomenklaturu, skup pravila koja
omoguéavaju da se na jednoznacan nadin imenuje svako organsko jedinjenje. Sistematsko ime
jedinjenja opisuje njegovu strukturu. Za jedinjenja sa velikim brojem C atoma sistematska
imena mogu biti vrlo komplikovana i neprakticna. Jedan od primera je sistematsko ime za Cg

. . . 2,14 12 4,59 1 21
fuleren  koje  glasi:  hentriacontacyclo[29.29.0.0.>'*.0%2.0*° 0> 0% 07 0%>3 072!,
011,20.013,18.015,30.016,28.017,25.019,24.022,52.02350.026,49.027,47.029,45.032,44.033,60.034,57.035,43.036,56.037,41.03

* Svi ostali elementi sem ugljenika i vodonika, najéedée O, N, S i halogeni.

™ Naziv radikali nije jednoznaGan. Isto ime se koristi za reaktivne molekulske vrste sa nesparenim elektronom.

™ Oznaka R za alkil grupe, poti¢e od poéetnih slova nemacke re¢i der Rest (ostatak) ili engleske radical kojom je
oznacavana grupa koja se ne menja u toku serije reakcija.
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8.34 03951 04048 *246]hexaconta-1,3,5(10),6,8,11,13(18),14,16,19,21,23,25,27,29(45),30,32(44),
33,35(43), 36,38(54),39(51),40(48),41,46,49,52,55,57,59-triacontaene.

Organski molekuli koji imaju istu funkcionalnu grupu, a ugljovodoni¢ni niz se razlikuje za
metilensku grupu (CH,), predstavljaju homologi niz. Clanovi homologog niza imaju sliéne
hemijske osobine. Fizi¢ke osobine, kao $to su tacka kljucanja, tacka topljenja, rastvorljivost,
gustina i ostale, menjaju se pravilno sa porastom broja ugljenikovih atoma.

Ako je ugljenikov atom vezan za jos jedan, dva, tri ili Cetiri C-atoma govorimo o primarnom,
sekundarnom, tercijarnom ili kvaternernom ugljenikovom atomu (respektivno).
Uklanjanjem vodonikovog atoma sa primarnog, sekundarnog ili tercijarnog C-atoma nastaju
odgovarajuce primarne, sekundarne ili tercijarne alkil grupe (Tabela 1.2.)

Tabela 1.2. Jednovalentne alkil-grupe rac¢vastog niza koje se najc¢escée javljaju u organskim

molekulima
Vrsta Opsti oblik Primer
Ime Formula Trivijaln | Sistematsko | Formula
0 ime me
Racvast | izoalkil CH3—(|JH—(CH2)n— izopropil | 1-metiletil CHeCH
. . 37 -
i alkil CH; ! ,
izobutil 2- . . CHy—CH—CHy—
metilpropil

Hs

izopentil | 3-metilbutil CHy—CH—(CHy)y—

H;

izoheksil | 4-

. . CH;—CH—(CH,);—
metilpentil |

CHj3
?ntelzoalkl CH,CH, ?H— (CHy) ?Zn(;tle; - 2-metilbutil CH;CHyCH—CH,—]
CH3 * CH3
sek-alkil cH sek-butil | 1-
[ metilpropil C|H3
CH3(CH2)1’1_CH CH3CH2_CH_
terc-alkil terc-butil | 1,1- CH;
[ dimetiletil CHe—C—
CH3(CHy)m—C— S
I CH;,
terc- 1,1- CH;
. . . |
pentil ihmetllpropl CH,CH, _Cl_
CH;

" Nije dozvoljeno po [IUPAC-u

2



Osnovni pojmovi

neoalkil

o
CH;—C—(CHy)n—
H;

neopentil

2,2-dimetil-
propil

o
CH;—(II—CHZ—
CHs

Tabela 1.3. Jednovalentne nezasi¢ene grupe normalnog niza koje se najcesée javljaju u
organskim molekulima

Vrst Opsti oblik Primer
sta Ime Formula Trivijalno ime Sistematsko | Formula
ime
Alkenil | (n+1)- CH;CH=CH(CH,),- | vinil etenil CH,=CH -
alkenil
alil 2-propenil CH,=CH —-CH,-
krotil” 2-butenil | CH:CH=CH-
CH,-

Alkinil | (n+1)alkinil | CH;C=C(CH,),- etinil etinil CH=C-

propargil” 2-propinil CH=CCH,-

Tabela 1.4. Aromati¢ne grupe (Ar) koje se najcesce javljaju u organskim molekulima

Vrsta Primer
Trivijalno ime | Sistematsko ime Formula
Jednovalentne aril grupe | fenil (Ph, ®) | fenil CeHs —
tolil o-metil-fenil @Z—
CH3
ksilil 2,3-dimetil-fenil :
H;C CH;
mezitil 2,4,6-trimetil-fenil CH,
CH;
benzil fenilmetil C¢HsCH, —
ViSevalentne aril grupe fenilen 1,4-benzilen @
benziliden fenilmetiliden C¢HsCH =

" Nije dozvoljeno po [IUPAC-u
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benzilidin

fenilmetilidin

CcHsC=
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Tabela 1.5. Visevalentne acikli¢ne ugljovodoni¢ne grupe

Vrsta Opsti oblik Primer
Ime Formula Trivijalno | Sistematsko | Formula
ime ime
Dvovalentne alkiliden CH;(CH,),CH= | propiliden | propiliden CH;CH,CH=
grupe
izo- 1-metil- CH;—C=—
propiliden | etiliden CHs
alkeniliden EE3CH=CH(CH2)H- viniliden eteniliden CH,=C=
polimetilen | -(CH,),- trimetilen | trimetilen -(CH,); -
alkenilen ~(CH)n. vinilen etenilen -CH=CH-
CH=CH(CH,),-
alkinilen -(CHy).C =C(CHy) | etinilen etinilen -C=C-
ViSevalentne alkilidin CH;5(CH,),C= metin metilidin CH=
grupe
alkanililiden | -(CH,),CH= - 1-propanil-3- | -CH,CH,CH=
iliden
alkanililidin | -(CH,),C= - l-propanil-3- | -CH,CH,C =
ilidin

U Tabeli 1.6. je data skracena sistematska nomenklatura funkcionalnih grupa organskih
jedinjenja. Prezentacija svih pravila IUPAC nomenklature je van okvira ovog udzbenika.
Polozaj funkcionalne grupe u jedinjenju je odreden brojem C atoma za koji je vezana.
Obelezavanje pocinje sa jednog kraja ugljovodoni¢nog niza tako da funkcionalna grupa bude
vezana za C atom sa najmanjim brojem. Prilikom numerisanja C atoma u polifunkcionalnim
jedinjenjima, obelezavanje se vrsi tako da grupa sa najvecim prioritetom bude vezana za C atom
sa najmanim brojem. U Tabeli 1.6. funkcionalne grupe su poredane po opadaju¢em prioritetu.

Sistematsko ime datog difunkcionalnog jedinjenja je: 4-oksopentanal.

Il
CH3CCH2CH2C:/ Aldehidna grupa ima prioritet u odnosu na ketone, zato je obelezavanje
5 43 2 1 pocelo od nje.
NH, Sistematsko ime datog polifunkcionalnog jedinjenja je: 3-
| O . & . . . .
CHyCH=CHCH,CHCH,CZ amino-5-heptenska  kiselina. . Karboksilna  grupa ima
7 "6 5 4 3 2 "10H nomenklaturnu prednost nad amino grupom.
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Tabela 1.6. Uobicajene funkcionalne grupe u organskoj hemiji

Klasa Opsta formula | Sufiks Prefiks
Katjoni R,N" amonijum amonio-
R,P* fosfonijum fosfonio-
R;S" sulfonijum sulfonio-
Karboksilne kiseline (l)l ska kiselina karboksi
—C—OH
Anbhidridi m 0 ski anhidrid -
—C—0—C—
Estri 0 alkil-oat alkoksikarbonil
Il (karboalkoksi)
Acil halogenidi o) oil halid halo-alkanoil
|
7C7
Amidi 0) amid karbamoil
Il
—C—NH,
Nitrili —C=N nitril (onitril) | cijano
Aldehidi 0 al alkanoil
Il
7C7
Ketoni 0 on okso
I
7C7
Alkoholi | ol hidroksi
fC‘fOH
Merkaptani (tioli) ‘ tiol merkapto
—C—SH
|
Amini N amin amino
~
Imini =NH imin imino
Etri — 00— etar oksa (alkoksi)
Sulfidi s sulfid alkiltio
Alkeni lkenil
eni > C—cC < en alkeni
Alkini —c=C— in alkinil
Halogenidi -X - halogeno
Nitro —NO, - nitro
Alkani o an alkil
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1.2. Strukturne formule organskih jedinjenja. Izomerija

Odnos atoma u molekulu je izrazen empirijskom formulom. Stvaran broj atoma u molekulu je
predstavljen molekulskom formulom. U organskoj hemiji molekul nije jednoznac¢no odreden
svojom molekulskom formulom. Pojava da istoj molekulskoj formuli odgovara vise razliitih
jedinjenja predstavlja izomeriju. Zbog toga organske molekule prikazujemo strukturnim
formulama iz kojih se vidi naéin vezivanja atoma. Strukturne formule mogu biti razvijene
(svaka veza je prikazana crticom) i kondenzovane” (izostavljene proste veze). Najdeice se
koristi kombinacija ova dva nacina, naime, ugljovodoni¢ni niz se predstavlja kondenzovanim
formulama, a funkcionalna grupa razvijenom strukturnom formulom.

Postoji i predstavljanje "veza-crtica" u kojima se ugljovodoni¢ni niz predstavlja kao cik-cak
linija uz izostavljanje H atoma. Svaki zavrsetak linije predstavlja metil grupu a svaki vrh i
rac¢vanje C atom.

Zadatak: Za molekulsku formulu C,H¢O odrediti empirijsku formulu, mogucée izomere i
prikazati ih razvijenim i kondenzovanim strukturnim formulama, imenovati
funkcionalne grupe i ugljovodoniéne nizove. Za oba funkcionalna izomera napisati
prethodni i naredni ¢lan homologog niza.

Odgovor: Empirijska formula je jednaka molekulskoj formuli jer je stvarni broj atoma
istovremeno i najmanji moguci odnos tih atoma za tu molekulsku formulu. Moguca
su dva nacina vezivanja atoma koji su prikazani u tabeli 1.7..

Tabela 1.7. Predstavljanje etanola i dimetiletra razli¢itim strukturnim formulama

Razvijene strukturne ""Veza-crtica''strukturne Kondenzovane strukturne
formule formule formule

ILII I—II CH;CH,0

H;CH,OH

H—Cl—Cl—O—H " NOH

H H

H H

| | 0 CH;0CH;
H—(lj—O—Cl—H N

H H

U jedinjenju CH3;CH,OH (etilalkohol, etanol) ugljovodoni¢na grupa je etil a funkcionalna grupa
je hidroksilna. U jedinjenju CH3;0CH; (dimetiletar) ugljovodoni¢na grupa je metil, a
funkcionalna grupa je alkoksi. Prethodni ¢lan homologog niza etanola je CH3;0H (metanol), a
naredni je CH3;CH,CH,OH (propanol). Dimetiletar je prvi ¢lan homologog niza, a naredni je
CH;CH,OCHj; (etilmetiletar).

Iz navedenog primera vidimo da istoj molekulskoj formuli odgovaraju dva jedinjenja sa
razli¢itim funkcionalnim grupama. Takva vrsta izomerije se zove funkcionalna izomerija.
Pored funkcionalne postoje i izomerija niza™ (razlikuju se u strukturi ugljovodoni¢nog niza) i
poloZajna izomerija (funkcionalna grupa je vezana za razlicite C atome ugljovodoni¢nog niza).
Posto se pripadnost tipu izomerije odreduje u odnosu na izabrano pocetno jedinjenje, ona je
relativna. Jedno isto jedinjenje moZze biti i polozajni i skeletni izomer zavisno od jedinjenja u
odnosu na koje se vrsi odredivanje. Sve navedene izomerije su primeri za konstitucionu
(strukturnu) izomeriju.

Koristi se i izraz “racionalna”.
Koristi se i izraz “skeletna izomerija“.
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Zadatak: Za jedinjenje sa molekulskom formulom C4HBr napisati moguée strukturne
izomere.
Resenje:
Tabela. 1.8. Strukturni izomeri bromobutana

Ime Strukturna formula
n-butilbromid CH3CH2CH2CHzBr
2-bromobutan CH;CHBrCH,CH;

izobutilbromid CH,4
CH3(|?HCH2Br
terc-butilbromid CH;,
H;C— lC— Br
CH;

Polozajni izomeri su parovi: 2-Bromobutan i n-butilbromid, kao i izobutilbromid i ferc-
butilbromid.  Skeletni izomeri n-butilbromida su: 2-bromobutan, izobutilbromid 1 terc-
butilbromid.

Broj izomera naglo raste sa porastom broja C-atoma. Kod ugljovodonika, gde je moguc¢a samo
izomerija niza, dekan ima 75, a eikozan 366 319 izomera.

Ako istoj strukturnoj formuli odgovara razli¢it raspored atoma u prostoru govorimo o
stereoizomeriji. Stercoizomeri se predstavljaju trodimenzionalnim i projekcionim formulama
(Shema 1.1.), a mogu biti konfiguracioni i konformacioni.

b. c. d.
Shema 1.1. Predstavljanje stereoizomera

a. trodimenzionalna klinasta formula (masnim klinom su prikazane veze upravljene
prema posmatracu, isprekidanim klinom veze koje su upravljene od posmatraca i
punom linijom veze koje leze u ravni papira),
trodimenzionalna dijagonalna formula (centralna veza je upravljena koso na gore),

¢.  Njumanova (Newman-ova) projekciona formula (molekul se posmatra spreda
tatno u pravcu centralne veze, krug predstavlja C-atom koji se nalazi ta¢no iza
posmatranog),

d. Fiserova (Fischer-ova) projekciona formula (glavni ugljenikov niz je u ravni,
supstituenti sa leve i desne strane su upravljeni ka nama [(iznad ravni papira) dok
su supstituenti na vrhu i dnu formule upravljeni od nas (ispod ravni papira)].

Kod konfiguracionih izomera atomi su povezani na isti nacin, ali se razlikuju po svom
prostornom rasporedu (D- i L- mlecna kiselina, cis- i trans-2-buten, Shema 1.2.). Zbog relativno
male energetske barijere za rotaciju oko proste veze (kod etana oko 3 kcal/mol) molekul
definisane konfiguracije zauzima niz prostornih oblika koji se nazivaju konformacioni oblici
(Shema 1.3.).

COOH

COOH | CH, s
H—C—OH HO—¢—H N c=c{
\ CH, H- ~ H” “CH;
CH;
D-mlecna kiselina L-mlecCna kiselina cis-2-buten trans-2-buten

Shema 1.2. Konfiguracioni izomeri
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LN Ho Q- coon
HCOQH M
H o H H H

Eklipsna konformacija D-mlecne kiseline  Stepenicasta konformacija D-mlecne kiseline
Shema 1.3. Konformacioni izomeri

1.3. Indeks manjka vodonika (IHD")

Ugljenikovi atomi mogu medusobno biti vezani prostim, dvogubim i trogubim vezama u obliku
linearnog ili razgranatog niza (acikli¢na jedinjenja) i u obliku prstena (ciklicna jedinjenja).
Acikli¢ni ugljovodonici (jedinjenja koja se sastoje samo od atoma C i H) u kojima postoje samo
proste veze (zasiceni) sadrze maksimalan broj H atoma u odnosu na C atome. Ako je broj C
atoma x, broj H atoma je 2x + 2. Broj vezanih H atoma u odnosu na broj C atoma u molekulu se
smanjuje ako su u jedinjenju prisutne dvogube i trogube veze, heteroatomi ili vezivanje u obliku
prstena. Indeks manjka vodonika, THD, predstavlja stepen formalne™ ili stvarne™
nezasi¢enosti organskog jedinjenja i jednak je zbiru prstenova i broja m-veza (Poglavlje 2.). Na
osnovu molekulske formule IHD se rac¢una po navedenim obrascima.

Za molekulsku formulu CyHy ili C,H,0, izraz je:

2x+2 -y
2
Za jedinjenja koja sadrze azot ili halogeni element (X) molekulske formule C.HyNy;

CHyN,, Xy; Cx<HyO,N,, i C,H,O,N X izraz je:

IHD =

2x+2-y-q+tw
2

[HD =

1.4. Odredivanje Sarze atoma u molekulu

U neutralnim molekulima pojedini atomi mogu imati formalno ili stvarno naelektrisanje
(8arzu). Odreduje se tako §to se broj pripadajuéih elektrona atoma u jedinjenju poredi sa brojem
valentnih elektrona atoma u slobodnom stanju. Ako je taj broj isti, atom nema Sarzu. Ako je
broj elektrona atoma u jedinjenju veci ili manji, atom je nosilac negativne ili pozitivne Sarze i
to onolike koliki je broj elektrona u visku ili manjku. Za svaki atom u molekulu moze se
izracunati Sarza koristeci izraz:

Sarza = broj valentnih elektrona u slobodnom atomu - broj nedeljenih elektrona na atomu u

molekulu - 1/2 broja vezivnih elektrona oko atoma u molekulu

O:
Zadatak: Za atome u datom molekulu odredi Sarze: CH3—N:\.<°3_
ReSenje: Sarza na C-atomu = 4-0-4=0
Sarza na H-atomu = 1-0-1=0
Sarza na N-atomu = 5-0-4=1
Sarza na O-atomu sa dvogubom vezom = 6 — 4 — 2=0
Sarza na O-atomu sa prostom vezom =6 —6 —1=-1

" Index of hydrogen deficiency.
" Manjak vodonika uslovljen prisustvom prstena.
™" Manjak vodonika uslovljen prisustvom visegubih veza.
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1.5. Oksidacioni broj ugljenika u organskim molekulima

Oksidacioni broj nekog elementa odgovara broju elektrona koje jedan atom otpusta, prima ili

sparuje pri stvaranju hemijske veze sa drugim atomima. Grani¢ne mogucnosti ugljenikovog

atoma su —4 i +4. Pravila za izraunavanje oksidacionog broja C-atoma su :

1) oksidaciono stanje menja se za —1 za svaku vezu sa H atomom (vezivanje H atoma —
redukcija),

2) oksidaciono stanje menja se za +1 za svaku vezu sa elektronegativnijim heteroatomom
(vezivanje elektronegativnijeg atoma je oksidacija),

3) dvogube i trogube veze sa heteroatomom daju 2 i 3 puta veéu vrednost i

4) doprinos veza izmedu C atoma jednak je nuli.

U molekulu metana, CH4, oksidaciono stanje C atoma je — 4, a u molekulu ugljenik(I'V)-oksida,

CO,, je +4.

Zadatak: Za navedene molekule odrediti oksidaciona stanja za svaki C-atom.

0 e e
I CH3;CH,—CZ CH;CH,—CZ
H;C—C—CHs H OH
dimetilketon (aceton) propanal propanska kiselina

ReSenje: U svim jedinjenjima C-atomi u CH; grupama imaju oksidaciono stanje —3; u CH,
grupi —2; u keto grupi acetona +2, u keto grupi aldehida +1, a u keto grupi kiseline
+3.

Zadatak: Za navedeni reakcioni niz odrediti promenu oksidacionog stanja C-atoma

funkcionalnih grupa:

/O ~
CH;OH — H-—CZ —— H—-CZ
H OH
Resenje: Oksidaciono stanje C-atoma u metanolu -2, u formaldehidu 0, a u mravljoj  kiselini
+2.

1.6. Organske reakcije

Formiranje novih molekula medusobnim delovanjem postoje¢ih nazivamo hemijskom
reakcijom. Sustina hemijske reakcije na nivou molekula je privlacenje naelektrisanja i
pomeranje elektrona. Veéina organskih reakcija se moze svesti na tri osnovna tipa:
supstitucione, adicione i eliminacione. Neki autori, kao posebne tipove reakcija, izdvajaju
reakcije premeStanja i pericikli¢ne reakcije. Promene koje nastaju u pericikli¢nim i reakcijama
premestanja su posledica simultanih ili uzastopnih reakcija osnovnih tipova. U opStem obliku
osnovni tipovi organskih reakcija se mogu predstaviti:

a) supstitucione
AX +Y > AY + X

b) eliminacione i adicione

R,C—CR, eliminacione (-X,-)

)|( Sl( zﬁicione +X, +Y)

ch :CR2

Osnovne karakteristike organskih reakcija su:
- veliki raspon u brzini,
- veliki raspon u temperaturi i pritiscima,

" Polazna vrednost je nula.
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- retko idu do kvantitativne transformacije reaktanata u proizvode i
- zbog sporednih reakcija i raspadanja proizvoda pod reakcionim uslovima, prinosi od 80-90%
se smatraju odli¢nim, a ¢ak i prinosi od 50% prihvatljivim.

Kod organskih reakcija reaktanti mogu biti nukleofili i elektrofili. Nukleofili su hemijske vrste
bogate elektronima, mogu biti negativno naelektrisani ili neutralni sa nedeljenim” elektronskim
parovima. Elektrofili su hemijske vrste siromaSne elektronima, mogu biti pozitivho
naelektrisani ili neutralni sa praznim orbitalama. Vec¢ina organskih reakcija se moze predstaviti
kao reakcija elektrofila (E) i nukleofila (Nu).

Nu + E

NuE

Svaki od pomenutih osnovnih tipova reakcija: adicione, supstitucione i eliminacione moZemo
preciznije definisati kao elektrofilne ili nukleofilne.

Organski molekul kome se menja struktura, najéeSce funkcionalna grupa, u toku reakcije zove
se supstrat. Reagens je manji organski ili neorganski molekul koji izaziva tu promenu.

U reakciji bromovanja alkena, alken je supstrat, a brom je reagens.

R,C=CR; + Brn, R,C—CR,

T T

1.7. Metode odredivanja strukture organskih jedinjenja

Struktura organskih jedinjenja dobivenih u reakcijama ili izolovanih iz prirodnih materijala se

moze odrediti hemijskim i fiziCko-hemijskim metodama. Prvi korak otkrivanja strukture

nepoznatih jedinjenja je odredivanje relativne molekulske mase i kvalitativnog i kvantitativnog

elementnog sastava. Ovi podaci omogucavaju pisanje molekulske formule. Nac¢in medusobnog

vezivanja je, u ranom dobu hemijske nauke, odredivan hemijskim metodama, dok se danas

odreduje primenom fizicko-hemijskih metoda.

Hemijske metode odredivanja strukture organskih jedinjenja su analiza (degradacija) i sinteza

(totalna 1 parcijalna). Navedene hemijske metode su izgubile znacaj sa razvojem

instrumentalnih (fizicko-hemijskih) metoda.

Od velikog broja fizi€¢ko-hemijskih metoda, najkorisnije podatke organskom hemicaru daju

spektroskopske metode. Ove metode se zasnivaju na interakciji molekula sa zracenjem

razlicitih talasnih duzina (od radio talasa do X-zracenja).

Najcéesce koris¢ene spektroskopske metode su:

1. Apsorpciona spektrofotometrija u bliskoj ultraljubicastoj i vidljivoj oblasti (UV i VIS) za
strukturu konjugovanih i aromati¢nih jedinjenja;

2. Infracrvena (IR) i Ramanova spektroskopija za strukturu funkcionalnih grupa,

3. Nuklearno-magnetna rezonantna (NMR) spektroskopija pretezno za strukturu
ugljovodoni&nog skeleta (protonska, 'H NMR, i ugljenikova ,"”>C NMR),

4. Elektronska paramagnetna rezonancija (EPR) za odredivanje strukture slobodnih radikala i

5. Masena spektrometrija za odredivanje molekulske mase, elementnog sastava i
karakteristicnih fragmentacija molekula. Preuzela je ulogu hemijske metode analize,
degradacije molekula. Prednosti su vrlo mala koli¢ina uzorka i kraée vreme trajanja analize.

Pored ovog izraza, za elektronski par atoma koji ne doprinosi stvaranju kovalentne veze, koriste se i izrazi: nevezivni,
usamljeni i slobodni elektronski par.
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1.8. Osnovni pojmovi hemijske termodinamike

Termodinamika je nauka o energetskim promenama u sistemima ¢ije su zakonitosti jednako
primenljive u inzinjeringu, zivim sistemima i reagovanju organskih molekula. U okviru
termodinamike, hemijska termodinamika proucava energetske promene do kojih dolazi
prilikom hemijskih reakcija. Razni vidovi energije se mogu kvantitativno prevesti jedino u
toplotnu energiju. Prvi zakon termodinamike kaZe da se energija ne moze ni iz ¢ega stvoriti niti
unistiti. Ovaj zakon je eksperimentalna Cinjenica i ne moze se izvesti ni iz Cega
fundamentalnijeg. Drugim re¢ima, koli¢ina energije jednog izolovanog sistema je konstantna.
Matematicki izrazeno:

AE=q-W

Promena unutrasnje energije sistema (AE) jednaka je koli¢ini dovedene toplote (q) umanjenoj
za rad (W) koji je sistem izvrSio. Ukoliko je zapremina sistema konstantna, sistem ne vrsi rad,
pa je sva koli¢ina dovedene toplote utroSena na poveéanje unutra$nje energije. Medutim, u
prirodi su mnogo ¢es¢i procesi koji se odvijaju na atmosferskom pritisku u kojima se dovedena
koli¢ina toplote (q) trosi na poveéanje unutrasnje energije (AE ) i na vrSenje rada (pAV) pa je u
tom slucaju:

AE =q - pAV

Toplotni sadrzaj sistema na konstantnom ptitisku zove se entalpija (H). Promena entalpije
jednaka je:

AH = q=AE + pAV

Doprinos ¢lana pAV promeni entalpije ja znacajan ako se radi o gasovima, medutim, njegov
doprinos je zanemarljiv ako se radi o tecnim ili ¢vrstim supstancama. Aproksimativno, za ¢vrste
i teCne supstance promena entalpije je jednaka promeni unutrasnje energije. Promena entalpije
je od veceg prakti¢nog znacaja jer u vecini procesa sistemu se dovodi toplotna energija da bi
postigli odreden cilj.

Zadatak hemicara je da predvidi da li je neka hemijska reakcija teorijski moguéa pre nego $to
planira eksperiment. Kako mu u tome mogu koristiti ove opste zakonitosti?

Svaku hemijsku reakciju mozemo posmatrati kao ravnotezni proces. Konstanta ravnoteze zavisi
od promene entalpije (AH) i promene entropije (AS, e.u."=cal’mol). Ove dve veligine su
povezane relacijom:

AG = AH - TAS

gde je AG (kcal/mol) promena slobodne energije sistema a T(K) apsolutna temperatura. AG je
onaj deo energije sistema koji se moze pretvoriti u koristan rad. TAS je vezana energija koja
zavisi od kretanja Cestica u sistemu i ne moze se pretvoriti u rad.

Odredivanje vrednosti AG je od prakti¢nog znacaja za predvidanje toka hemijskih reakcija. Ako
je AG manje od nule, u ravnoteznoj smesi, koja se dobija polaze¢i samo od reaktanata,
preovladavaju proizvodi reakcije, reakcija se odvija spontano. Reakcije za koje je AG vece od
nule se odigravaju ako je dovedena dovoljna koli¢ina energije.”” Posto uvek govorimo o
promeni energije, definisani su standardni uslovi i standardi u odnosu na koje odredujemo tu
promenu. Dogovoreno je, da je entalpija za elemente pod standardnim uslovima, (temperatura
od 25°C i pritisak od 101,325 Pa) jednaka nuli. Entalpija stvaranja jedinjenja je jednaka
koli¢ini toplote koja se oslobodi prilikom njihovog nastajanja iz elemenata pod standardnim
uslovima (25°C i 101,325 Pa).

Konstanta ravnoteze (K) je povezana sa promenom slobodne energije relacijom:

AG’=-RT InK

Entropijska jedinica.
** ~ . . ~ RS
Voda tece spontano samo niz brdo, ali se pumpama moze usmeriti i uz brdo.
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gde 0 u ideksu oznacava standardne uslove. R je univerzalna gasna konstanta. Povecanje
konstante ravnoteze za 10 puta izaziva promenu slobodne energije za 1,36 kcal/mol.

Promena entalpije za datu reakciju je razlika izmedu energija raskinutih veza reaktanata i
stvorenih veza proizvoda. Reakcija je egzotermna ako se oslobada toplota (promena entalpije
je negativna,tj., formirane veze su ja¢e od raskinutih), a endotermna ako se trosi toplota
(promena entalpije je pozitivna). Reakcioni sistem, kao i ostali sistemi u prirodi, tezi smanjenju
entalpije 1 povecanju entropije. Entropija je mera za uredenost sistema. Entropija gasovitih
supstanci je veéa od entropije te¢nih supstanci. Cvrste supstance imaju najveéi stepen
uredenosti 1 najmanji sadrzaj entropije. Ako je broj reagujucih vrsta veéi, veéi je i sadrzaj
entropije, jer je veéi broj mogucih kombinacija njihovog medusobnog rasporeda u prostoru.
Acikli¢ni molekuli imaju ve¢i sadrzaj entropije od cikli¢nih. Prema tome, entropijski faktor
favorizuje gasovito stanje, nastajanje veéeg broja molekula i otvaranje prstena. Sto je visa
temperatura, to entropijski faktor ima vise uticaja na reakciju.

Za reakcije tipa:

A + B C + D
gde su supstance A, B, C i D relativno nepolarne i reakcija se odvija u nepolarnom rastvaracu,
promena entropije je zanemarljiva (broj Cestica na levoj i desnoj strani reakcije je isti), pa se
vrednost konstante ravnoteze moze izraGunati mereéi vrednost AH.

Za reakcije tipa: A C +DiA+ B C

promena entropije je znatna (razliCit je broj Cestica na levoj i desnoj strani reakcije) i favorizuje
reakciju u smeru nastajanja veceg broja Cestica.

lako je AS > 0 reakcija ¢e se ipak odvijati ukoliko je AH dovoljno veliko da AG bude < 0.
Univerzum ¢e, kao celina, posle takve reakcije ipak biti neuredeniji, do¢i ¢e do povecanja
entropije jer ¢e oslobodena toplota podiéi energetski nivo okoline.

1.9. Osnovni pojmovi hemijske kinetike

Kinetika podrazumeva kretanje. Hemijska kinetika proucava brzinu hemijske reakcije i sve
faktore koji uticu na nju. Povlaceéi paralelu izmedu termodinamike i kinetike mozemo primetiti
da termodinamika govori o ravnotezi, a kinetika o procesu dostizanja ravnoteze. Neophodan
uslov za spontanu hemijsku reakciju je negativna promena slobodne energije. Ali to nije i
dovoljan uslov. Reakcija izmedu vodonika i kiseonika ima veliku negativiu AG. Ipak, iako se
vodonik i keseonik nalaze u reakcionom sudu, na sobnoj temperaturi, nee do¢i do stvaranja
vode. Da bi doSlo do reakcije mora se dovesti odredena koli¢ina energije koju nazivamo
slobodnom energijom aktivacije (AGY).

Za reakciju: A+ B =—=¢C

brzina hemijske reakcije (v) se meri kao promena koncentracije reaktanata ili proizvoda u
jedinici vremena i jednaka je:

v =d[C]/dt =-d[A)/dt =k [A] [B]

Suma eksponenata koncentracija, u izrazu za brzinu reakcije, odreduje red reakcije. Navedena
reakcija je drugog reda u celini, a u odnosu na svaki pojedini reaktant prvog reda. Broj Cestica
koje ucestvuju u svakom pojedinom sudaru u kome dolazi do reakcije odreduje molekularnost
reakcije, koja predstavlja teorijsku kategoriju, za razliku od reda koji se odreduje
eksperimentalno. Ako se reakcija odvija u vise koraka, brzina je odredena brzinom najsporijeg
koraka.

1.9.1. Teorija prelaznog stanja

Po ovoj teoriji, brzina reakcije je odredena brzinom prolaska sistema kroz konfiguraciju
reaktanata najviSe energije koja predstavlja prelazno stanje, koje oznacavamo sa ¥. U tom
trenutku, reakcioni sistem, se naziva aktivirani kompleks. Prelazno stanje se ne moze
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detektovati ni na koji nacin. O njemu zakljuujemo na osnovu proizvoda reakcije. Brzina
reakcije je proporcionalna koncentraciji Cestica prelaznog stanja. Koli¢ina Cestica prelaznog
stanja zavisi od promene slobodne energije aktivacije, koja je jednaka razlici u energiji
izmedu reaktanata i prelaznog stanja.
k= kb—Te%

h
gde je
k-konstanta brzine
ky, — Bolcmanova (Boltzmann-ova) konstanta
T - apsolutna temperatura
h — Plankova (Planck-ova) konstanta
AG" - promena slobodne energije aktivacije i
R - univerzalna gasna konstanta.
AG? je uvek pozitivna vrednost ili jednaka nuli, jer se uvek mora dovesti energija da bi reakcija
pocela, u suprotnom bi postojanje molekula bilo posledica metastabilnosti. Vrednost AG* neke
reakcije dobija se odredivanjem k na datoj temperaturi. Energetske promene prilikom
napredovanja reakcije mogu se pratiti na energetskim dijagramima. Energetski dijagram
jednostepene reakcije prikazan je na Slici 1.1.

Reakciona koordinata
Slika 1.1. Energetski dijagram jednostepene reakcije R—P

Dijagram prikazuje jednostavan slucaj reakcije, kojom reaktant R, kroz stanje najvise energije,
prelazi u proizvod P. Apscisa predstavlja reakcionu koordinatu na kojoj se nanosi stepen
napredovanja reakcije, pocevsi od 0% do 100%. Razlika u slobodnoj energiji reaktanata i
proizvoda, AG, je termodinamicka veli¢ina i ne uti¢e na brzinu reakcije ali odreduje polozaj
ravnoteze. Aktivaciona energija, AG*, odreduje brzinu reakcije. Za razliku od jednostepene
reakcije, kod dvostepenih reakcija energetski dijagram (Slika 1.2.) ima dva maksimuma
energije.

1

Reakciona koordinata
Slika 1.2. Energetski dijagram dvostepene reakcije
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| sporo brzo
R+R — I —=P

Spori korak, formiranje intermedijera, I, ima vecu energiju aktivacije i odreduje brzinu ukupne
reakcije. Formiranom intermedijeru odgovara minimum energije. Za razliku od prelaznog
stanja, kratkozivuée intermedijere (Poglavlje 3.8.) mozemo detektovati spektroskopskim
metodama, a stabilne izolovati. Broj prelaznih stanja kod viSestepenih reakcija jednak je broju
koraka, a broj intermedijera je za jedan manji od broja koraka. Promena energije aktivacije za
reverzibilnu reakciju je razlika u energiji izmedu proizvoda reakcije i prelaznog stanja sa
najviSom energijom. Po principu mikroskopske reverzibilnosti, reverzibilna reakcija
(razlaganje proizvoda) prolazi kroz ista stanja kroz koja i reakcija formiranja proizvoda. Obic¢no
se smatra da jaca veza medu atomima uslovljava manju reaktivnost. Postoji mnogo slucajeva
gde je jaCa veza reaktivnija (dvoguba, troguba od proste), pa je najbolje jacinu veze i
reaktivnost razmatrati odvojeno. Ja€ina veze je termodinamicka veli¢ina, dok je reaktivnost
kineti¢ki fenomen.

1.9.2. Kataliza

Katalizator je supstanca koja ubrzava hemijsku reakciju i iz nje izlazi hemijski nepromenjena.
Ako je za reakciju: K
A+ B =—C

brzina jednaka:

v=d[C)/dt= k[A] [B] [K]

onda je K Kkatalizator. Katalizator ubrzava reakciju tako §to omogucava novi reakcioni put sa
nizom aktivacionom energijom (Slika 1.3.).

AG?IO cat

Reakciona koordinata
Slika 1.3". Dijagram hidrogenizacije alkena sa katalizatorom (puna linija dijagrama) i bez
katalizatora (isprekidana linija)
Reakcija hidrogenizacije alkena je egzotermna.
~ Hy | |
Pesel =g
H H

Dijagram je upro$¢en u tom smislu da nisu prikazani maksimumi i minimumi koji se odnose na procese adsorpcije i
desorpcije reaktanata i proizvoda na katalizator.
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Uprkos tome, nema reakcije ako se alken i vodonik samo pomesaju na sobnoj temperaturi. Ako
se u reakcionu posudu doda fino dispergovana platina ili paladijum, hidrogenizacija se odvija
kvantitativno. Dodani metal je snizio energiju aktivacije, tako da se reakcija odvija i na sobnoj
tempraturi. Katalizator smanjuje AG* i ubrzava reakciju, ali ne uti¢e na poloZaj ravnoteze
reakcije, AG reakcije ostala nepromenjena.

1.9.3. Konkurentne reakcije. Relativne brzine

Jedan od problema organske sinteze je Cinjenica da startni materijal moZe reagovati na razlicite
nacine dajuéi pored zeljenog i nezeljene proizvode. Reakcija se usmerava u Zeljenom pravcu
promenom reakcionih uslova. Proizvodi reakcije zavise od toga da 1li je reakcija
termodinamicki ili kineticki kontrolisana.

Ako se reakcijom dobijaju proizvodi koji su najstabilniji kazemo da je reakcija termodinamicki
kontrolisana. Ako u reakciji nastaju proizvodi koji se najbrze formiraju kazemo da je reakcija
kineti¢ki kontrolisana. Reversne reakcije su termodinamicki kontrolisane. Za ireversne reakcije
moguce je podesiti reakcione uslove tako da se dobiju proizvodi koji brze nastaju, kineticki
kontrolisani. Reakcijom tferc-butilbromida sa hidroksilnim jonom moguée je dobiti dva
proizvoda, ferc-butilalkohol i izobuten:

CHj ) CH; CHj
CHr OH | |
S —Br —— CH3—(|3 —OH + CH;—C—CH,
CHj CH;

Energetski dijagram konkurentnih reakcija (Slika 1.4.) jedinjenja A (ferc-butilbromid) pokazuje
da je energija aktivacije za dobijanje proizvoda B (ferc-butilalkohol) niza od AG* za dobijanje
proizvoda C (izobuten). Takode se vidi da je jedinjenje C termodinamicki stabilnije. Ako je
reakcija dobijanja proizvoda B ireversna mogucée je izborom reakcionih uslova (niza
temperatura, slabija baza, polarniji rastvarac) dobiti kineticki kontrolisan proizvod B.

e

AGE

.
AGE

Reakciona koordinata
Slika 1.4. Energetski dijagram konkurentnih reakcija jedinjenja A
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Kuban

Kuban (CgHg) je ugljovodonik u obliku kocke (cube, engleski, kocka). Sintetizovan je 1964.
godine. Sistamatsko ime kubana je pentaciklo[4.2.0.0.>°.0**.0*"Joktan.
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2. Struktura atoma. Hemijska veza

2.1. Shvatanja o strukturi atoma do 1926

Atom definiSemo kao najmanju Cesticu, najsitniji deo elementa koji jo§ uvek ima osobine tog
elementa. Atom je sloZena Cestica (mikrosvet) na Ciju strukturu ne mozemo primeniti relacije
klasi¢ne fizike koje vaZe za makro svet.
Kako se istorijski razvijalo shvatanje o atomu? U petom veku pre nove ere egzistirala su dva
shvatanja o strukturi materuje. Leukip i Demokrit su smatrali da se materija sastoji od sitnih
nedeljivih Cestica, atoma, dok je Aristotel zastupao teoriju o kontinuiranosti materije.
Do devetnaestog veka pojam atoma je pao u zaborav. Tek je Dalton (Dalton), 1808. god.
atomskom teorijom omoguéio tumacenje zakona o stalnim masenim odnosima ¢ije su osnovne
postavke:
(1) atomi se u hemijskim reakcijama ne mogu deliti,
(2) atomi su isti i jednaki u masi za isti element , a
(3) razli¢iti za razlicite elemente i
(4) jedinjenja nastaju spajanjem atoma elemenata.
Tomsonovo otkri¢e elektrona (Thomson,1897. god.) i Vinovo kanalnih zraka, (Wien, 1898.
god.) je poljulalo shvatanje o nedeljivosti atoma. Postavljene su dve teorije o strukturi atoma.
Tomson je pretpostavio da je u masi pozitivnog naelektrisanja rasporedeno negativno
naelektrisanje, kao zrnca suvog grozda u bozi¢nom kolacu (staticki model). Nagaoka je
predlozio dinamicki model po kome se elektroni kre¢u po kruznim putanjama oko pozitivnog
naelektrisanja u centru.
Dinamicki model nije prihvac¢en u nau¢nim krugovim jer nije bilo dovoljno eksperimentalnih
dokaza za takav model, a bio je i u suprotnosti sa zakonom fizike, da svako neravnomerno
kretanje naelektrisanog tela dovodi do elektromagnetnog zracenja na racun brzine tela.
Bekerelovo otkri¢e radioaktivnosti (Becquerel, 1896. god.) i radovi Raderforda (Rutherford,
1911.god.) su aktuelizovali dinamicki model atoma. Na osnovu rasejanja o-Cestica na tankim
listi¢ima metala, Raderford je izra¢unao dimenzije atoma (10%cm) i jezgra (10"%cm). Uprkos
ovim eksperimentalnim rezultatima dinamicka slika atoma je bila neprihvatljiva iz dva razloga:
1. Kao naelektrisanje u kretanju, elektron bi se spiralno priblizavao jezgru do udara u
jezgro kao krajnji rezultat (stvarnost: atom je stabilan) i
2. Sistem bi imao neogranicen broj stanja razlicite energije koja odgovaraju bilo kom
rastojanju od jezgra (stvarnost: snimljeni spektri vodonika pokazuju da sistem moze
biti samo u odredenim energetskim stanjima).
Tek je 1913. danski fiziCar Nils Bor (Niels Bohr) (bio na specijalizaciji u Raderfordovoj
laboratoriji u Mancesteru u vreme kada je on izvodio svoje eksperimente) razreSio ove
protivureCnosti postavljanjem postulata (pravila bez objasnjenja; istina bez dokazivanja,
prirodna ¢injenica). Borovi postulati glase:
a. Elektron se moze kretati samo na odredenom rastojanju od jezgra (kvantirana
rastojanja). Kada se krece na tim rastojanjima elektron ne emituje energiju.
b. Apsorpcija ili emisija energije javlja se samo pri prelasku elektrona sa jedne
dozvoljene putanje na drugu.
Borov planetarni model atoma je omogucio izracunavanje frekvencije Balmerove (Balmer) i
Pasenove (Parschen) serije linijja u vodonikovom spektru koje su do tada bile poznate i
predvideo postojanje drugih serija, koje su ubrzo i otkrivene [Limanova (Lyman), Breketova
(Brackett) i Fundova (Pfund)]. Za ovaj rad je dobio 1922. godine Nobelovu (Nobel-ovu)
nagradu.

" Postojanje izotopa ovu definiciju ¢ini netaénom.
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Da bi objasnio finu strukturu spektralnih linija, Zomerfeld (Sommerfeld, 1915. god.) je
pretpostavio da orbite (putanje) nisu samo kruznice, ve¢ mogu biti i elipse, pri ¢emu velika
poluosa odgovara glavnom kvantnom broju n, a mala azimutskom (sporednom) kvantnom
broju, 1, koji odreduje podnivoe unutar energetskog nivoa n. Podnivoi su dobili slovne oznake
po pocetnim slovima karakteristika odredenih spektralnih linija:

s (sharp — ostra),

p (principal — glavna),

d (diffuse — rastegnuta) i

f (fundamental — osnovna).
Cepanje spektralnih linija u jakom magnetnom polju [Zeman, (Zeeman, 1896. god.)] dovelo je
do uvodenja magnetnog kvantnog broja, m. Magnetni kvantni broj odreduje energiju elektrona
u jakom spoljasnjem magnetnom polju. Elektroni sa istim vrednostima n i 1, u odsustvu
spoljasnjeg magnetnog polja, imaju istu, dok u jakom magnetnom polju imaju razli¢itu vrednost
energije.
Eksperimentalni podaci o cepanju spektralnih linijja u homogenom magnetnom polju na
dublete, doveli su do uvodenja spinskog kvantnog broja mg, koji moze imati vrednosti +1/2 1 -
1/2, a fizicki smisao je u tome da se elektron obrce oko svoje ose i predstavlja mali magnet koji,
u odnosu na magnetno polje koje je posledica kretanja elektrona oko jezgra, moze biti
orjentisan u istom ili suprotnom smeru. Uprkos uvodenju novih kvantnih brojeva, Borova
interpretacija atoma, kod viSeelektronskih sistema, nije pokazivala tako dobre rezultate kao kod
jednoelektronskog sistema, kakav je vodonik. Potpuno razumevanje strukture atoma omogucila
je kvantna [Hajzenberg (Heisenberg)] odnosno talasna mehanika [Sredinger (Shrodinger)].

2.2. Kvantna(talasna) mehanika

Teoriju kvantne mehanike, nauke koja opisuje ponasanje mikrocestica u prostoru, razvili su
nezavisno jedan od drugog Sredinger, Hajzenberg i Dirak (Dirac).

Koja prethodna otkri¢a su omogucila njen razvoj?

Plank (Planc) je 1901. godine postavio teoriju, po kojoj se elektromagnetni talasi emituju i
apsorbuju u kvantima energije.

Ajnstajn (Einstein) je radikalizovao ovo saznanje pretpostavljajuci da se svetlost ne samo
emituje 1 apsorbuje u kvantima energije, vec i da se prostire u kvantnom obliku.

De Brolji (de Broglie) je, 1924. godine, verovatno, u najcuvenijoj doktorskoj disertaciji,
pokazao da svako telo odredene mase (m), koje se krece brzinom (v), ima svoju talasnu duzinu
(M). Ove veli¢ine su povezane relacijom: A=h/mv.

Umesto dileme klasi¢ne fizike o prirodi elektrona, Cestica ili talas, dokazano je da elektron ima
svojstva i Cestice i talasa. Dejvison i Dzermer (Davisson i Germer) su eksperimentalno dokazali
da elektroni propusteni kroz mali otvor pokazuju na zaklonu difrakcionu sliku, §to je svojstvo
talasa. Elektron u odredenim okolnostima ispoljava svojstvo Cestice, u drugim svojstvo talasa,
ali nikada istovremeno oba svojstva.

Talasna funkcija se karakteriSe amplitudom i fazom. Amplituda je rastojanje od ravnoteznog
polozaja. Faza je odredena poloZajem talasa u odnosu na ravnotezni polozaj, tj., ¢vornu tacku.
Znak amplitude pripisan je proizvoljno. U tackama sa nultom vredno$¢u amplitude, koje se
zovu ¢vorovi, talas menja znak odnosno fazu. Sabiranjem talasnih funkcija istog znaka (u fazi)
dobija se funkcija vece amplitude. Sabiranjem talasnih funkcija razli¢itih znakova (faza) dobija
se funkcija manje amplitude. Znaci + i — na Slici 2.1. su oznake matematicke funkcije, a ne
naelektrisanja.
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pozitivna amplituda

amplituda 0&-___%_
A -
/ot
amplituda 0/—t— ——;—/— —_— .l'___-‘_f-“;_A_‘_]/__

amplituda Q

Slika"2.1. A. Talasna funkcija
B. Sabiranje talasnih funkcija istog znaka (u fazi)
C. Sabiranje talasnih funkcija razlicitih faza

Za opisivanje dinamickog sistema, kakav je atom, potrebna je jednacina kretanja. Ne moze se
koristiti Njutnova (Newton-ova) jednacina, jer se ona ne odnosi na talas. Isto tako,
neupotrebljiva je i klasi¢na talasna jednacina, jer se ona ne odnosi na kretanje materijalnih
Cestica.
Sredinger je 1926. godine resio problem postavljanjem talasne jednacine, koja ukljucuje oba
svojstva elektrona, talasa i ¢estice. U organskoj hemiji se koriste reSenja ove jednacine ne
upustajuci se u slozen matematicki aparat kojim se ona dobijaju.
Kretanje elektrona u atomu oko atomskog jezgra se moze opisati stoje¢im talasima koji se
rasprostiru u svim pravcima, trodimenzionalni su, pa je talasna funkcija (¥) takvog sistema
funkcija (f) sve tri koordinate (x,z,y) i opisuje stacionarno”~ stanje, ¥ = f(x, y, z).
Opéti oblik Sredingerove jednacine je: HY = E¥,gde je:
H- Hamiltonov (Hamilton-ov) operator, koji ozna¢ava matematicke operacije koje treba izvrsiti
nad funkcijom ¥ da bi dobili energiju, E, koja odgovara funkciji V.
Sredingerova jednagina ima mnogo re$enja u obliku talasnih funkcija ¥. To odgovara realnosti,
jer emisioni spektri vodonika pokazuju da on moze imati razli¢ite vrednosti energije, medutim,
mnoga od resenja nemaju fizicki smisao. Fizicka realnost atoma postavlja grani¢ne uslove za ¥
i ona ima smisao samo za specificne vrednosti energije. Dakle, ovaj sistem je kvantiran. Za
definisanje talasne funkcije dovoljne su tri takve konstante. Te konstante se nazivaju kvantnim
brojevima. Imena, oznake, vrednosti i znacenja kvantnih brojeva navedeni su u Tabeli 2.1.
Jednoelektronske talasne funkcije, ‘¥, koje opisuju kretanje elektrona pod privlacnim dejstvom
jezgra, odredene su sa tri kvantna broja m, 1 i m; i nazivaju se atomskim orbitalama. Posto
vrednostima 1 = 0,1,2,3 odgovaraju oznake s, p, d, f to govorimo o s, p, d i f podnivoima i
orbitalama, pa 1 ¢esto nazivamo orbitalnim kvantnim brojem. Za orbitale koje imaju isti n
kazemo da pripadaju istoj ljusci ili energetskom nivou. Ako imaju isto n i 1 onda pripadaju istoj
podljusci, podnivou. U odsustvu spoljasnjeg magnetnog ili elektricnog polja, energija orbitala je
odredena samo sa dva kvantna broja, n i 1, i ne zavisi od mg i my i takve orbitale imaju istu
energiju, one su degenerisane.

K. P. C. Vollhardt, N. E. Schore, Organska hemija, prevod, B. Solaja, 2.izdanje, Hajdigraf, Beograd, 1996.

™ Stacionarno stanje ne zavisi od vremena, opisano je prostornom, tj., amplitudnom funkcijom. Ukupna funkcija, koja
je proizvod stacionarne i vremenske funkcije, se koristi za opisivanje elektrona pri prelasku iz jednog u drugo
stacionarno stanje.
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Tabela 2.1. Imena, oznake, vrednosti i znacenja kvantnih brojeva

Ime Oznaka | Moguce Oznaka Znacenje
brojne
vrednosti
Glavni n 1,2,3,4,5, | K,L,M, N, | Redni broj sloja (ljuske, nivoa), kojim je u
kvantni broj 6,7... 0O,P, Q... najvecoj meri, odredena energija i udaljenost
elektrona od jezgra kao i veliina orbitale.
Sporedni 1 0,1,2, s,p,d, f... Odreduje ugaoni moment kretanja elektrona
(orbitalni) 3,y -1 po orbitali. DefiniSe energiju i broj podnivoa u
kvantni broj nivou, prostorni oblik i simetriju orbitala.
Magnetni m +1, 1- X, Y.z, 7, Defini$e prostornu orijentaciju orbitalnog
kvantni broj L,...0,...-1 XY, Yz, XZ, ugaonog momenta. Ne utice na energiju
X —y... elektrona u odsustvu spoljasnjeg magnetnog
polja, odreduje prostornu orjentaciju i broj
orbitala u pojedinim podslojevima.
Spinski my -1/2,+1/2 Spin” elektrona je ugaoni momenat rotacije
kvantni broj oko sopstvene ose. Veli¢ina ovog ugaonog
momenta je konstantna, ali moze imati dve
orijentacije u odnosu na orbitalni ugaoni
moment.

Broj podslojeva u sloju jednak je (1 + 1), odnosno n. Broj orbitala u pojedinim podslojevima
jednak je (21 + 1) a u sloju n”. Broj elektrona u podsloju, odnosno sloju jednak je dvostrukoj
vrednosti broja orbitala u njima.

Atomska orbitala je jednoznacno odredena sa tri kvantna broja, pa se moZe oznaciti sa Wy jm. U
organskoj hemiji se koristi drugi nacin pisanja atomskih orbitala prikazan na Shemi 2.1.

glavni kvantni broj 2 5 broj elektrona u podsloju
—_— -

Tslovna oznaka podsloja

Shema 2.1. Nomenklatura p (1= 1) orbitale drugog sloja (n = 2) zauzete sa 5 elektrona

Vrednost funkcije ¥ ne moze se identifikovati ni sa jednom fizicki merljivom osobinom atoma.
Kvadrat radijalnog dela talasne funkcije definiSe gustinu elektronskog oblaka na rastojanju r od
jezgra. Ugaona funkcija opisuje prostornu usmerenost elektronskog oblaka, a njen kvadrat, uz
ograni¢enje na oko 90% verovatnoce, u trodimenzionalnom dijagramu ograni¢ava prostor u
kome se sa tom verovatno¢om moze naci elektron. U organskoj hemiji od znacaja su's, p i d
orbitale. Njihove ugaone funkcije su prikazane na Slikama 2.2.,2.3.12.4..

Z

Is
Slika 2.2. Trodimenzionalni izgled 1s i preseka 2 s orbitale

" Cestice koje imaju necelobrojnu vrednost spina nazivaju se termjoni (na pr. elektron, proton, neutron). Samo po jedna
od tih Cestica moze da zauzme odredeno stanje.
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Za n = 1 postoji samo jedan podsloj i jedna orbitala koja nosi oznaku 1s. Prostor kretanja
elektrona je sferno-simetri¢no rasporeden oko atomskog jezgra. Talasna funkcija ima isti znak
po celokupnom prostoru.

Za n = 2, kombinacijom dozvoljenih vrednosti 1 i my, definisane su 4 orbitale, jedna s i tri p.
Orbitala 2s je sferno-simetriéna kao i 1s, ali se razlikuje po veli¢ini i postojanju ¢vorne
angularne povrsine na odredenom rastojanju od jezgra (Slika 2.2.). U ¢vornoj povrsini, koja je
kod 2s orbitale povriina kugle, verovatnoéa nalaZenja elektrona je jednaka nuli. Cvorna
povrsSina deli funkciju na dva dela razlic¢itih znakova (na slikama predstavljene kao svetle i
tamne povrsine). z

Slika 2.3. Izgled 2py, 2py i p, orbitala

Orbitale p podsloja su oblika deformisane osmice usmerene od jezgra prema jednoj od tri
prostorne ose (Slika 2.3.) Imaju ¢vornu ravan koja prolazi kroz jezgro atoma i u odnosu na koju
funkcija ima suprotne predznake.

z z y z
y

1 | |
d,, d d,, d’_ )/} d’

yz X -y

Slika 2.4. Izgled 3d orbitala

Kvadrat talasne funkcije, W7, je verovatnoéa nalaZenja elektrona u bilo kojoj tacki na
udaljenosti r od jezgra. Radijalna distribucijska funkcija, 4nr2‘1’2, je verovatnoc¢a nalazenja
elektrona u beskonacno tankoj sfernoj ljusci, odnosno u svim tackama na rastojanju r od
atomskog jezgra.

. 5
, il
5 e
o~ ) )
3 | et :
sl A il
b. “\fi L/
a
v .
Is 2s 3s
a. 4 ] e
r—— r——- r——w
. *
Slika 2.5.

a. Zavisnost talasne funkcije W (s orbitala) od rastojanja
b. Zavisnost radijalne distribucijske funkcije s-orbitala od udaljenosti (r) od jezgra
c. presek elektronskih oblaka s orbitala

" 1. Filipovi¢, S. Lipanovi¢, Opéa i anorganska hemija, 2. izdanje, Skolska knjiga, Zagreb, 1978.
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LTy

2py

Slika" 2.6.
a. Zavisnost talasne funkcije ¥y o (2pyx) od rastojanja
b. Zavisnost radijalne distribucijske funkcije 2py -orbitale od udaljenosti (r) od jezgra
c. presek elektronskog oblaka 2py orbitale
Po zakonima klasi¢ne fizike veéi broj ¢vornih tacaka znaci ujedno i poveéanje frekvencije

talasa (Slika 2.7.) %
a b ¢

Slika 2.7. Stojni talasi sa 0 (a.), 1 (b.) 12 (c.) cvorne tacke
Po analogiji sa zakonima klasi¢ne fizike jasno je da ¢e orbitale sa ve¢im brojem ¢vornih
povrsina imati i vecu energiju. Prema tome energija orbitala raste u nizu: 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s,
3d, 4p itd..
Energetski je najstabilnija ona orbitala kojoj je zbir (n+l) najmanji. Ako dve orbitale imaju istu
vrednost zbira glavnog i sporednog kvantnog broja, stabilnija je ona koja ima manju n vrednost.
Orbitala 4s (4 + 0) ima nizu energiju od 3d (3 +2), a ova od 4p (4 + 1)orbitale.
Prilikom popunjavanja atomskih orbitala poStuje se princip izgradnje elektronskog omotaca
atoma [Aufbau princip, aufbau (nemacki) — izgradnja] koji se sastoji u slede¢em:
a) Prvo se popunjavaju orbitale nize energije,
b) Maksimalan broj elektrona u orbitali je dva. (Paulijev princip zabrane: dva elektrona u
atomu ne mogu imati sva Cetiri kvantna broja ista) i
¢) Hundovo pravilo — degenerisane orbitale se popunjavaju tako da broj elektrona sa
paralelnim spinovima bude maksimalan (maksimalni multiplicitet).
Na kraju kratkog prikaza strukture atoma ukazacu na nekoliko, meni, interesantnih zapazanja:
Postoji razlika u definisanju orbitale po Boru i talasno-mehanickoj teoriji. Dok je
Borova orbita kruznica, po talasno-mehanickoj teoriji, orbitala je jednoelektronska
talasna funkcija koja nema fizicki smisao, mada se matematicki moZe smatrati
kvadratnim korenom verovatnoée nalazenja elektrona u bilo kojoj tacki definisanoj
koordinatama x, y i z ¢iji je koordinatni pocetak jezgro. Funkcija y se moze prikazati u
obliku grafa, trodimenzionalne slike, koja predstavlja prostor u kome se sa odredenom
verovatno¢om moze kretati elektron.
2. U kvantnoj mehanici kvantni brojevi su prirodna posledica reSavanja matematicke
jednacine. Bor je kvantiranost uveo kao postulate.
3. Elektroni pokazuju suprotne osobine opazajnim iz makro sveta. Vecini nas je tesko da
prevazidemo shvatanje o elektronima kao Cesticama koje lice na loptice za stoni tenis.
Medutm, elektroni se ponaSaju na razli¢it nacin od tela u kretanju, koja mozemo videti

" D. Grdeni¢, Molekule i kristali, Skolska knjiga, Zagreb, 1979.

23



Struktura atoma. Hemijska veza

u naSem makro svetu. Za pomenutu lopticu za stoni tenis u kretanju moguce je odrediti
istovremeno brzinu i polozaj. Hajzenberg je pokazao da je za elektron nemoguée
istovremeno odrediti polozaj i brzinu, jer interaguje sa instrumentom kojim
odredujemo parametre. Loptica se kre¢e brzinom i putanjom u bilo kom delu prostora,
koje zavisi samo od ja¢ine i ugla udarca. Elektroni mogu da se kre¢u samo u prostoru
koji je odreden kvantnim brojevima. Sem 1s sve ostale AO imaju ¢vorne ravni gde je
gustina elektrona (verovatnoca nalazenja) jednaka 0. UobiCajeno pitanje: Kako onda
elektron prelazi iz jednog prostornog dela orbitale u drugi, nema smisla. Jer gustina
elektrona prosto postoji u oba dela orbitale. Matematicki su, ove intuitivno nemoguée
stvari, prosto reSenja odgovarajucih jednacina.

4. Elektron u datom kvantno-mehani¢kom sistemu (atomu) je opisan reSenjem
Sredingerove jednagine (funkcije, orbitale) za taj sistem. Postoji funkcija koja opisuje
kretanje elektrona, iako on nije prisutan u sistemu.

5. Sve orbitale atoma se superponiraju. 1s orbitala nije sredi$nji deo 2s orbitale. Postoji
deo prostora koji je zajednicki. Ta¢nije receno, kvadrati funkcija se prostiru kroz sav
prostor, samo je njihova gustina, tj. verovatno¢a nalazenja elektrona u odredenom delu
prostora razlicita.

2.3. Shvatanja o jonskom i kovalentnim vezama do 1926. godine

Jedino se plemeniti gasovi nalaze u prirodi u atomskom stanju. Kao i ostali sistemi u prirodi i
elementi teze minimumu energije, pa se atomi udruzuju u molekule. Sila koja povezuje atome u
molekulu zove se hemijska veza. Sve hemijske veze se mogu svesti na tri osnovna tipa: jonska,
kovalentna i metalna veza. Jonsku vezu objasnio je Kosel (Kossel, 1916. godine) a kovalentnu
Luis (Lewis, 1916. godine) polazeéi od slede¢ih saznanja o prirodi atoma:
1. pozitivno jezgro atoma okruzeno je elektronima koji se kre¢u po energetskim nivoima
oblika koncentri¢nih krugova,
2. postoji maksimalan broj elektrona koji se moze smestiti u svaki energetski nivo i
3. najvecu stabilnost pokazuju elementi kod kojih je popunjen poslednji energetski nivo.
Kovalentna i jonska veza nastaju kao posledica nastojanja atoma da postignu stabilnu
konfiguraciju, tj. da popune svoj poslednji energetski nivo. Dva atoma se medusobno vezuju
samo u slucaju energetski povoljne interakcije. Postoje dva glavna razloga za oslobadanje
energije:
1. suprotne Sarze se medusobno privlace i
2. elektroni imaju viSe prostora za kretanje.
Veze se stvaraju medusobnim privla¢enjem jezgra jednog atoma sa elektronima drugog. Sila
privlacenja je proporcionalna kvadratu rastojanja centra pozitivnog i negativnog naelektrisanja.
Energija privlacenja prouzrokuje oslobadanje energije. (Slika 2.6.)

apsorbovana

oslobodena

1
duzina veze

meduatomsko rastojanje ——>

Slika 2.6. Promena energije, E, u funkciji rastojanja izmedu dva atoma

" Lai¢ki re¢eno-orbitala je prazna.
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Priblizavanjem atoma dolazi do smanjenja energije. Rastojanje izmedu dva jezgra na kojem
sistem ima minimum energije zove se duZina veze (Slika 2.6.). Ukoliko bi se nastavilo
priblizavanje atoma, doSlo bi do povecanja energije, jer bi odbojne sile izmedu istovrsnih
naelektrisanja bile vece od privlacnih sila izmecu suprotnih naelektrisanja.
Postoje dve mogucnosti:
1. Valentni elektroni potpuno prelaze na atom vecée elektronegativnosti (Slika 2.7.) pri ¢emu
nastaju joni. Ovakva veza se zove jonska ili elektrovalentna i nastaje medu elementima

atom 1 atom 2 katjon anjon
Slika. 2.7. Nastajanje jonske veze

2. Kovalentna veza nastaje deobom elektronskog para izmedu atoma priblizno jednake
elektronegativnosti. (Slika 2.8.)

OO

atom 1 atom 2 molekul
Slika. 2.8. Nastajanje kovalentne veze

Kod molekula koji su izgradeni od istovrsnih atoma (homonuklearnih molekula) gustina
elektronskog oblaka je ravnomerno rasporedena oko jezgara, pa mozemo govoriti o Cisto
kovalentnoj vezi. U svim ostalim slu¢ajevima govorimo o kovalentnoj vezi koja ima delimi¢no
karakter jonske veze. U kojoj meri ¢e biti izrazen jonski karakter kovalentne veze zavisi od
elektronegativnosti atoma u vezi (Tabela 2.2.) sve do slu¢aja kada je razlika u
elektronegativnost veca ili jednaka 2 kada govorimo o potpuno jonskoj vezi.

Poling (Pauling, 1938. godine) je najviSe zasluzan $to se veza medu atomima metala smatra
hemijskom vezom. On je smatrao, da je metalna veza u sustini kovalentna veza, s tom razlikom
da u metalu nema dovoljno elektrona koliko bi bilo potrebno da na jednu vezu dode po jedan
par elektrona. Gustina elektronskog oblaka svuda u kristalu metala je veca od nule. Valentni
elektroni su raspodeljeni po Citavom kristalu metala. Svi atomi kristala metala povezani su
jednim zajednickim elektronskim oblakom. Takva veza se smatra delokalizovanom” vezom.

2.4. Molekulsko orbitalna teorija kovalentne veze

Za objasnjenje kovalentne veze talasna (kvantna) mehanika koristi dva aproksimativna
postupka: metod valentne veze (VB, rezonancioni metod) i molekulsko-orbitalni metod (MO
teorija).

Po metodi valentne veze, koju su razvili Hajtler (Heitler), London (London), Slejter (Slater) i
Poling (Pauling), atomi su i u molekulima delimi¢no ocuvali svoj karakter uz promenu
valentnog sloja. Po VB metodi funkcija ¢, koja opisuje stvarno stanje molekula, dobija se
linearnom kombinacijom funkcija ¢;, ¢, ¢5 itd. koje opisuju razlicite moguce strukture celog
molekula sa lokalizovanim vezama.

" Obuhvata vise od dva jezgra.
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(1)2 k1¢1 + k2¢2 + ...

Pravi molekul je hibrid nekoliko klasi¢nih struktura koje se zovu kanonske tj., rezonancione
strukture. Koeficijenti k;, k, ... odreduju udeo svake od struktura u realnom molekulu.
Rezonancioni metod je matematicki komplikovaniji, ali je lak$i i jasniji za kvalitativnu
predstavu o molekulu.

Molekulsko-orbitalna teorija (MO teorija), koju su razvili Hund (Hund), Lenard-Dzons
(Lennard-Jones), Maliken (Mulliken) i Koulson (Coulson), posmatra molekul kao celinu, gde se
u policentri¢nim molekulskim orbitalama krecu elektroni popunjavajuéi orbitale po principu
energetskog minimuma kao kod atoma. Energetski najvisa popunjena ili polupopunjena
molekulska orbitala se obelezava skracenicom HOMO (the highest occupied molecular orbital).
Energetski najniza nepopunjena molekulska orbitala se obelezava skra¢enicom LUMO (the
lowest unoccupied molecular orbital).

Sta se u sustini dogada sa atomima prilikom gradenja molekula?

Veze se stvaraju faznim preklapanjem atomskih orbitala tj. talasnih funkcija.

Preklapanje talasnih funkcija u istoj fazi pojacava talas i stvara se vezivna molekulska orbitala.
Preklapanje talasnih funkcija razli¢itih faza dovodi do slabljenja talasa i stvara se antivezivna”
molekulska orbitala (Slika 2.9.). Kod antivezivne molekulske orbitale amplituda talasne
funkcije se poniStava izmedu dva atoma. Ona ima ¢vornu ravan u kojoj je verovatnocéa
nalazenja elektrona jednaka nuli.

b;.

aj.

Slika™ 2.9.
a i a;. Gustina verovatnoce elektrona za nepreklopljene atomske orbitale (isprekidana linija) i
vezivne (a) 1 antivezivne molekulske orbitale (a;) (puna linija)
b. presek elektronskog oblaka vezivne MO
b,. presek elektronskog oblaka antivezivne MO
Sa Slike 2.9. se vidi da je na udaljenosti jezgara, koja odgovara razmaku povezanih atoma,
gustina verovatno¢e elektrona za nepreklopljene atomske orbitale vrlo mala. U sluéaju
preklapanja orbitala u istoj fazi gustina verovatnoce nalaZenja elektrona izmedu jezgara je
velika 1 nastaje povezivanje atoma. Energija vezivne molekulske orbitale (MO) je niza od
energija AO iz kojih nastaje. Kod antivezivne molekulske orbitale (Slika 2.9. a;)) izmedu atoma
postoji ¢vorna ravan u kojoj je gustina verovatnoc¢e nalazenja elektrona jednaka nuli. Energija
antivezivne MO je visa od energije AO koje je formiraju.

" Pored navedenog koriste se i izrazi, protivvezivna i razvezujuéa. 5
1. Filipovi¢, S. Lipanovi¢, Opca i anorganska hemija, 2. izdanje, Skolska knjiga, Zagreb, 1978.
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Slika. 2.10. Energetski dijagram vezivne i antivezivne MO nastalih iz dve AO istih energija

Razlika u energiji izmedu energetskog nivoa atomskih orbitala i antivezivne ili vezivne
molekulske orbitale zove se razlaganje energije .

Zavisno od nagina preklapanja AO mogu nastati ¢ i © veze. Ceonim preklapanjem atomskih
orbitala po internuklearnoj osi nastaju ¢ veze (Slika 2.11.a i b). U gradenju ¢ veze mogu
ucestvovati dve s, dve p orbitale i sve druge kombinacije atomskih orbitala kod kojih je moguce
¢eono tj., preklapanje po internuklearnoj osi (osa koja spaja dva jezgra koja ucestvuju u
gradenju veze). Bo¢nim preklapanjem orbitala nastaje w veza (slika 2.11.c). ® veza je uvek
sekundarna veza koja nastaje tek kada je stvorena primarna ¢ veza omogucila priblizavanje
atoma na rastojanje koje dozvoljava preklapanje p orbitala. Formirane ® i ¢ molekulske
orbitale su medusobno ortogonalne.

3its
{razvezujuda)
a)

dgls
{vezujuca)

S52p,
{razvezujuca)

S92p;
{vezujuca)

2p, 2p,

A5 2py
{razvezujuca)

c)

Ty 2P¢
{vezujucal

2p, 2p,

ks

atomske orbitale molekulske orbitale

Slika™* 2.11. Postanak molekulskih orbitala iz atomskih orbitala

Sufiksi gi u u indeksu oznake orbitala oznacavaju simetri¢nost i antisimetri¢nost (respektivno)
molekulske orbitale u odnosu na centar simetrije (od nemackih reci gerade i ungerade $to znaci
paran i neparan, respektivno).

" Razlika u energiji izmedu antivezivne MO i AO je neznatno veca od energetske razlike izmedu vezivne MO i AO.
" D. Grdeni¢, Molekule i kristali, Skolska knjiga, Zagreb, 1979.
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2.4.1. Hibridizacija

Ugljenik, vodonik, kiseonik i azot ¢ine 98% zivog tkiva u prirodi, a sem kiseonika njihov
sadrzaj u zemlji je ispod 1%. Zasto je bas ugljenikov atom osnova zZivog sveta?

Odgovor lezi u njegovoj elektronskoj strukturi.

Osnovno stanje C-atoma ima konfiguraciju: 1s*2s*2p*. O&ekivali bi da ugljenik sa vodonikom
gradi jedinjenje CH, i da jedna p orbitala ostane prazna. Ova Cestica se zove karben i ima vrlo
kratko vreme zivota. Zanemarljiv je broj stabilnih jedinjenja ugljenika u kojima je on formalno
dvovalentan [ugljenik(Il)-oksid i izonitrili]. U ostalim jedinjenjima ugljenik je cetvorovalentan.
Kako ugljenik moze postati ¢etvorovalentan?

Ako apsorbuje energiju od 96 kcal/mol C atom prelazi u ekscitovano stanje sa konfiguracijom:
1s*2s' 2p? (Slika 2.12.).

2.3 1 2.3 1 1
Zp‘ 2s%2p,'2p," 2s'2p,'2p,"2p," 21sp’)* 2 [sp’]"2p, 2 [sp’]” 2py 2P,

_______ =0OO=0D00O =DOOD (D@@@ _@@@[@]2

Zs—@%z _<D Sp S +pz
9
E Q5 Sp " ? ‘
& @, * :

W @ —O  —@ O

0Snovno pobudjeno sp hib. sp hib. sp hib.

Slika 2.12". Energetski dijagram osnovnog, pobudenog i hibridnih stanja ugljenika

Gradenjem Cetiri veze oslobodilo bi se 300 kcal/mol energije §to je vise nego §to je potrebno za
ekscitovanje. Postojale bi tri o}, -veze pod uglom od 90° i jedna o,.,. Medutim, ekspenmentalna
merenja su pokazala da su sve veze u metanu identi¢ne i da su pod uglom od 109,5°" (Slika

2.13.).
£

)

=y

. b.
Slika 2.13. Molekul metana a. trodimenzionalna formula, b. slika molekulskog modela

Kvantno-mehanicki pristup strukturi atoma ove eksperimentalne ¢injenice objasnjava metodom
hibridizacije AO. Kao Sto se preklapanjem AO razli¢itih atoma gradi kovalentna veza, tako se
AO istog atoma mogu meSati (kombinovati) i dati nove, hibridne orbitale. Ovakvom
matematickom kombinacijom orbitalne povrSine se prostorno prerasporeduju kako je prikazano
na Slikama 2.15.,2.17.12.19..

Ekscitovano stanje C-atoma je registrovano spektroskopski. Hibridno stanje nije spektroskopski
registrovano. Ono nastaje u trenutku reakcije. Zavisno od toga koliko orbitala ucestvuje u
hibridizaciji, §to opet zavisi od reakcionih uslova, dolazi do sp?, sp? ili sp hibridizacije. Energija

" h.o. - hibridne orbitale.
™ Taéna vrednost ugla je 109°27".
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ekscitovanog i hibridnog stanja ugljenikovog atoma je jednaka”. Zasto onda C-atom gradi veze
hibridnim orbitalama?

Zato $to se gradenjem jedne s-s i tri s-p veze ugljenika sa Cetiri atoma vodonika, oslobada
energija od 300 kcal/mol, a gradenjem 4 sp’-s veze 412 kcal/mol, jer se sp® orbitale zbog svog
oblika bolje preklapaju sa s orbiitalama vodonika prilikom gradenja veza.

Hibridizacijom jedne s i tri p orbitala tj. tetragonalnom hibridizacijom (sp®) nastaju 4 hibridne
orbitale (\usp3, wlsp3 , \|/HSp3 i \umsp3 ) koje su tetraedarski rasporedene (Slika 2.15.). Ugao izmedu
njihovih osa je 109,5°

3 1
Wsp = 5 (W2s +\V2px + W2py + W2pz)

1
\Vlsp3:E (\VZS +W2px - \VZpy - \IIsz)
1
\|JHsp3: E (\V2s '\Vpr + \V2py - \V2pz)
1
m 3_ -
WV osp B

Slika""2.15. Nastajanje sp® hibridnih orbitala

Upravo tetraedarski geometrijski raspored Cetiri hibridne orbitala omogucava najmanje moguce
odbijanje elektronskih oblaka.

Geometrijski oblik sp® hibridnih orbitala omoguéava bolje preklapanje sa s orbitalom vodonika
od nehibridizovanih p atomskih orbitala (slika 2.16) Sto uslovljava stvaranje jacih veza i
reagovanje ugljenika iz hibridnog, a ne iz pobudenog stanja.

Slika""2.16. Nastajanje o‘sp3_s veze

Smanjenje p karaktera hibridnih orbitala povecava ugao medu hibridnim orbitalama. Trigonalna
hibridizacija (sp®) dovodi do formiranja tri hibridne orbitale (¥, ¥'s,” i ¥'",°) koje leze u
ravni. Ugao izmedu njihovih osa je 120°. Nehibridizovana p AO i hibridizovane orbitale su
medusobno ortogonalne (Slika 2.18.).

" Energija ekscitovanog i hibridnog stanja je jednaka jedino kod atoma koji imaju popunjeni ili polupopunjeni valentni
nivo.

* J. Mc.Murry, Organic chemistry, Brooks/ Cole Publishing Company, New York, 1996.

™ T.W. G. Solomons, Organic chemistry, John Wiley & Sons,Inc., New York, 1976.
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Slika™ 2.18. Geometrijski oblik valentnog sloja sp* hibridizovanog C atoma

Digonalnom (sp) hibridizacijom, meSanjem 2s i 2p AO, nastaju dve hibridne sp orbitale (g, i
wIsp) (Slika 2.19.). Ugao izmedu njihovih osa je 180°, jer takav ugao obezbeduje minimalno
odbijanje elektronskih oblaka.

T (W2s + W2px)

T (\VZS \V2px)

Slika"2.19. Nastajanje sp hibridnih orbitala

Nehibridizovane p orbitale su medusobno ortogonalne. Poveéanje s karaktera hibridnih orbitala
povecava elektronegativnost C-atoma, elektroni su blize jezgru.

"T.W.G. Solomons, Organic chemistry, John Wiley & Sons,Inc., New York, 1976.
™ J. Mc.Murry, Organic chemistry, Brooks/ Cole Publishing Company, New York, 1996.
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a. b.
Slika” 2.20. Geometrijski oblik a. hibridnih sp orbitala, b. valentnog sloja sp hibridizovanog C
atoma

Zajednicko za sva tri tipa hibridizacije je:
1. Nastaje onoliko hibridnih orbitala koliko ucestvuje nehibridizovanih AO (zakon
odrzanja broja orbitala),
2. Nastale hibridne orbitale su degenerisane i
3. Elektroni valentnog sloja popunjavaju po Hund-ovom pravilu hibridizovane i
nehibridizovane orbitale, s obzirom na to je energija sparivanja u hibridnim orbitalama
veca od enrgetske razlike hibridnih i nehibridizovanih orbitala. (Slika 2.11.)
Pregled osobina hibridnih orbitala ugljenika dat je u Tabeli 2.2..

Tabela 2.2.. Karakteristike hibridnih orbitala

Hibridizacija | Udeo s orbitale (%) | Udeo p orbitala (%) | Ugao izmedu veza (°)
sp 50 50 180

sp’ 333 66,7 120

sp’ 25 75 109,5

Navedeni tipovi hibridizacije su granicni slucajevi primenljivi samo na C atomima sa istim
supstituentima. Kod svih ostalih organskih jedinjenja postoje odstupanja od grani¢nih vrednosti
koja nam omoguéavaju da procenimo stepen hibridizovanosti orbitala. Hibridne orbitale grade
isklju¢ivo & veze. Odnos jatina ¢ veza nastalih preklapanjem s orbitala vodonika sa sp-, sp’- i
sp’-hibridnim orbitalama je 5 : (4,7) : (4,3).

Primere gradenja veza preklapanjem hibridnih orbitala medusobno ili sa s orbitalama vodonika
imamo u jedinjenjima: metan, eten i etin.

a. b.
Slika 2.21. a. Nastajanje molekula metana preklapanjem s AO vodonika i sp* hibridnih orbitala
ugljenika,
b. Geometrijski oblik elektronskog oblaka nastalih csp3_s veza u metanu

" J. Mc.Murry, Organic chemistry, Brooks/ Cole Publishing Company, New York, 1996.
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Slika 2.22.
a.Nastajanje Oy sp2 MO orbitale preklapanjem sp” hibridnih orbitala ugljenika.
Preklapanjem nehibridizovanih p orbitala nastaje & veza
b’. Molekulske orbitale etena

Slika 2.24.

a. Nastajanje o, sp MO orbitale preklapanjem sp hibridnih orbitala ugljenika. Preklapanjem
nehibridizovanih p orbitala nastaju 27 veze normalne jedna na drugu, b".7 molekulske orbitale
etina i c*. Poprecni presek 7 elektronskog oblaka etina

" S. H. Pine, J. B. Hendrickson, D. J. Cram, G. S. Hammond, Organska kemija, prevod, I. Ranogajec, 2. izdanje,
Skolska knjiga, Zagreb, 1984.
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E 120 pm:
H—C=C
e 180°
' 106 pm
a. b.
Slika 2.25. Molekul etina
a. kalotni model i

b. strukturna formula sa duzinama veza i uglovima

H

2.4.2. Savijene veze

Za razliku od Hikela (Hiickel) i Pinija (Penney) koji viSegube veze objasnjavaju digonalnom i
trigonalnom hibridizacijom, Poling (Pauling) i Slejter (Slater) viSegube veze objasnjavaju
tetragonalnom hibridizacijom.

Po njihovoj teoriji, u molekulu etena po dve sp® hibridne orbitale sa svakog C-atoma se
preklapaju u temenima, (Slika 2.26.) pri ¢emu se dobivaju dve ekvivalentne savijene MO. Posto
preklapanje nije koaksijalno ve¢ pod uglom to su savijene veze slabije od obi¢nih. Dok je
energija proste veze oko 83 kcal/mol dotle je energija dvogube veze oko 146 kcal/mol (Tabela
2.4) §to znadi da je energija jedne savijene veze oko 73 kcal/mol.

\WH
C C Y
e
b.

Slika 2.26. a. Preklapanje sp® hibridnih orbitala pod uglom
b. dvoguba veza predstavljena dvema savijenim vezama

Troguba veza se objasnjava preklapanjem triju sp® hibridnih orbitala sa svakog C-atoma (Slika
2.25.), pa su tri savijene veze simetri¢no rasporedene oko C-C ose. Energija trogube veze je oko
200 kcal/mol (Tabela 2.4). Izracunata energija jedne savijene veze u molekulu etina je oko 66,7

kcal/mol.
H——C<___ __>C—H

a. b.
Slika 2.25. a.Preklapanje sp® hibridnih orbitala pod uglom
b. troguba veza predstavljena dvema savijenim vezama

Kvantnomehanicka razmatranja pokazuju da su obe metode pradstavljanja visegubih veza,
takorec¢i, ekvivalentne. Naime, metoda ¢ i T veza pruza mogucénosti za objasnjenje prelaza iz
jednog molekulskog stanja u drugo, dok metoda savijenih veza realnije opisuje osnovno
molekulsko stanje.

Teorijom savijenih veza objasnjava se struktura i reaktivnost ciklopropana. Na osnovu kvantno-
mehanickih prorac¢una, najmanji moguéi valencioni ugao, kod C-atoma pri hibridizaciji koja
obuhvata sve &etiri atomske orbitale, iznosi oko 104°. Pretpostavlja se, da su hibridne orbitale
koje grade prsten nastale sa povecanim koeficijentom uce$¢a p orbitale. U orbitalama koje
grade veze sa H atomima, poveéano je udeice s orbitala”.

" Ako prilikom hibridizacije nastaju razli¢ite hibridne orbitale govori se o neekvivalentnoj hibridizaciji.
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Hibridne orbitale se preklapaju pod uglom te su savijene veze slabije od veza koje nastaju
koaksijalnim preklapanjem. Energija C-C veze u molekulu ciklopropana je oko 65 kcal/mol, $to
je za oko 20 kcal/mol manje od energije proste veze u acikliénim jedinjenjima. Preostale dve
hibridne orbitale na svakom C-atomu koje se vezuju za H atome imaju priblizno sp* karakter i
zaklapaju ugao od oko 114°. Sli¢na je situacija i kod ciklobutana.

Slika 2.26. Molekul ciklopropana, internuklearni ugao 60°, interorbitalni 104°

2.4.3. Veze u jedinjenjima koja sadrze atome sa usamljenim elektronskim
parovima

Eksperimentalna merenja su pokazala da su veze u molekulima vode, vodonik-sulfida
amonijaka i fosfina: 104,5% 92°:107,3°1 93,3° (respektivno). Ovi podaci se objasnjavaju dvema
teorijama.

Po prvoj teoriji, centralni atomi (O, S, N i P) grade veze iz osnovnog stanja. MO koje stvaraju
sa vodonikom treba da su pod uglom od 90°. Odstupanje od tog ugla se objasnjava
elektrostatickim odbijanjem H atoma koji su parcijalno pozitivno naelektrisani. Odstupanje kod
vodonik-sulfida i fosfina je manje nego kod vode i amonijaka, jer centralni atom ima manju
elektronegativnost i veci je, pa su H-atomi manje pozitivno naelektrisani i udaljeniji su, usled
Cega je 1 odbijanje manje.

H
00
H H H
- H\\\\ 107,3°
a. b C.
Slika. 2.27.

Molekul amonijaka: a. o¢ekivan prostorni raspored N-H veza ako bi atom azota reagovao iz
svog osnovnog stanja, b. eksperimentalno odredene vrednosti uglova N-H veza i c. o¢ekivan
prostorni raspored N-H veza ako bi atom azota reagovao iz svog sp° hibridnog stanja

H O—H @
.0
H 90° H ,
b.

&
N

H 109,58
Slika 2.28. .
Molekul vode: a. o¢ekivan prostorni raspored O-H veza ako bi atom kiseonika reagovao iz
svog osnovnog stanja, b. eksperimentalno odredene vrednosti uglova O-H veza i c. o¢ekivan
prostorni raspored O-H veza ako bi atom kiseonika reagovao iz svog sp® hibridnog stanja

a.

Po drugoj teoriji, centralni atom je sp® hibridizovan. Veze centralnog atoma sa H-atomima se
ostvaruju hibridnim orbitalama a ugao izmedu veza je manji od tetraedarskog zbog odbojnog
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dejstva nevezivnih orbitala centralnih atoma. Intenzitet repulzivnog dejstva orbitala opada u
nizu: nevezivna-nevezivna; nevezivna-vezivna i vezivna-vezivna.

Realno stanje molekula je, verovatno, najtacnije opisano neekvavalentnom hibridizacijom
centralnog atoma. Naime, sp® hibridne orbitale koje u¢estvuju u stvaranju veze sa H-atomima
imaju vise p karaktera nego sp® orbitale u kojima se nalaze nevezivni elektronski parovi.

2.5. Polarizovanost kovalentnih veza. Dipolni moment

Kod homonuklearne” kovalentne veze poklapa se teZiste elektronske (negativne) Sarze sa
tezitem SarZe jezgra (pozitivne) i veza je nepolarna. Kod heteronuklearne™ kovalentne veze,
koju ¢ine atomi razliCite elektronegativnosti, dolazi do razdvajanja suprotnih Sarzi. Naime,
tezista pozitivnog i negativnog naelektrisanja se ne poklapaju, veza je polarna. Sto je veca
razlika u elektronegativnosti elemenata u molekulu, to je veza polarnija.

Tabela 2.3. Elektronegativnost™ (po Polingu) elemenata koji se najéesée javljaju u organskim
molekulima

H
2,2
Li | Be | B C N o F
1,0 1,6 [20]26]3,0]34]4,0
Na | Mg | Al | Si | P S Cl
09|13 |1,6|19]22]26]32

K Br

0,8 3,0
I
2,7

Polarna kovalentna veza predstavlja stalni elektri¢ni dipol (Slika 2.30.). Oznacava se strelicom
sa krstom na repu. Krst na repu oznacava pozitivan kraj, dok vrh strelice oznacava negativan
kraj dipola. Dipol se moZe predstaviti A>*-B% gde 8" oznatava parcijalnu pozitivnu Sarzu, a &
parcijalnu negativnu Sarzu.

QD -
&t 1

a. b. c.
Slika 2.30. Shematski prikaz elektronske gustine a. nepolarne, b. polarne kovalentne veze i c.
stalnog elektri¢nog dipola u molekulu AB

Stepen razdvajanja Sarzi u polarnoj kovalentnoj vezi definisan je vektorskom veli¢inom,
dipolnom momentom, p, koji je jednak proizvodu $arZe q na ma kom kraju dipola i rastojanja
izmedu centara $arzi, d, p = qd. Jedinica dipolnog momenta je D (debaj), 1D = 3,336 - 10°°Cm
(C-kulon, m-metar). Na osnovu vrednosti dipolnog momenta moze se izraCunati stepen jonskog
karaktera kovalentne veze, na taj nain S§to se izracuna dipolni momenat za jonsku vezu i
uporedi sa vredno$éu za realni molekul. Ukupni dipolni momenat molekula dobija se
vektorskim sabiranjem dipolnih momenata pojedinih veza u molekulu. Molekuli sa polarnim
vezama ne moraju imati dipolni momenat. Rezultujuéi p za molekul tetrahlorometana jednak je

* Grade je atomi jednog elementa.
™ Grade je atomi razligitih elemenata.
™" Relativna elektronegativnost, gde je maksimalna vrednost 4 (F), a minimalna 0,7 (Cs i Fr).
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nuli, iako je svaka od Cetiri C-Cl veza polarna, jer je geometrijski raspored takav da je vektorski
zbir dipolnih momenata pojedinih veza jednak nuli (Slika 2.31.).

Ti
rC
c1ﬁ7}< %
Cl
Cl
Slika 2.31. Molekul tetrahlormetana, p=0 D

Slobodni elektronski parovi takode, doprinose ukupnoj vrednosti dipolnog momenta, $to se
moze videti na primerima amonijaka, azottrifluorida i vode. Diplni momenat amonijaka je veci
od dipolnog momenta azottrifluorida, iako su pojedinacne veze N-F sa ve¢om vrednoséu
dipolnog momenta zbog vece razlike u elektronegativnosti izmedu azota i fluora nego izmedu
azota i vodonika. Uzrok ove pojave je prisustvo dipolnog momenta nevezivnog elektronskog
para, koji kod amonijaka deluje u istom smeru kao i rezultuju¢i diplni momenat veza N-H, a
kod azottrifluorida deluje u suprotnom smeru od rezultuju¢eg diplnog momenta veza N-F (Slika

2.32).
Y Vi ot
Ut ANV

H

p=146D p=0,24D p=184D
Slika 2.32. Dipolni momenti molekula amonijaka, azottrifluorida i vode

Tabela 2.4. Dipolni momenti (i) nekih najzastupljenijih veza u organskim molekulima

Veza w( D)
A—-+—>B
Cy —H 0,3-0,4 (kod metana)
H- CS,,2 0,6 (kod etena)
H-Cy, 1,0 (kod etina)
H-N 1.3
H-O 1,5
Co-Cy 0,7
Sp. Sp b)
Cy-N 12
C= 1,5
C=N 4,0
Cy- O 15
C=0 3,2
Cy-F 23
Cyp-Cl 23
C,y- Br 22
Cy-1 2,0

Predvideni dipolni momenti fluorometana, hlorometana, bromometana i jodometana bi trebalo
da opadaju u navedenom nizu, jer tim redosledom opada i elektronegativnost halogena.
Izmerene vrednosti dipolnog momenta u gasnoj fazi za fluorometan, hlorometan, bromometan i
jodometan su: 1,86 D; 1,89 D, 1,82 D i 1,62 D; respektivno. Ove eksperimentalne Cinjenice
ukazuju na to da dipolni momenat nije posledica samo elektronegativnosti elemenata u vezi vec
i drugih faktora.

" Po konvenciji veza Cy,’- H se smatra nepolarnom, iako ona ima apsolutnu vrednost prikazanu u Tabeli 2.4.
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2.6. Induktivni efekat

Osnovni skelet organskih jedinjenja ¢ine ugljenikovi atomi povezani u lance ili prstenove. Sta
se dogada ako se na ugljovodoni¢ni skelet jedinjenja veze atom razlicite polarnosti od C atoma?
Uticaj tog atoma se prenosi kroz veze (transmisioni) ili direktno kroz prostor (efekat polja) i
izaziva pomeranje elektronskih parova duz ugljovodoni¢nog niza. To pomeranje elektronskih
parova veza pod uticajem supstituenata je staticki induktivni efekat.
Ukoliko je pomeranje elektronskih parova veze uzrokovano blizinom jona ili spoljasnjeg
elektricnog dipola rastvaraca onda je to dinamicki (induktometrijski) induktivni efekat.
Induktivni efekat (I) se manifestuje kao polarizacija veza u molekulu pod uticajem supstituenta
i opada sa povecanjem rastojanja od supstituenta. Posle treCeg C atoma u nizu je prakticno
zanemarljiv. Ukoliko funkcionalna grupa privlaci elektronski par veze ona ima negativni
induktivni efekat (-I)” a ukoliko odbija ima pozitivni induktivni efekat (+I)"".

3006 5

388" 3"

Slika. 2.34. Sematski prikaz negativnog induktivnog efekta (-I) X grupe

Relativni induktivni efekat se, po konvenciji, odreduje u odnosu na H-atom, pri ¢emu se za
standard uzima veza C-H ¢iji se induktivni efekat zanemaruje iako ima mali apsolutni dipolni
momenat (Tabela 2.4.). Priroda induktivnog efekta pojedinih funkcionalnih grupa (Z) u vezi R-
Z data je u Tabeli 2.5.

Tabela 2.5. Induktivni efekti nekih funkcionalnih grupa (Z), u zagradama su dati p (D), za vezu

R-Z

+1 efekat (opada u koloni) | -I efekat
o F, C1 (2,05), Br(2,02),J
COO OH (1,69),0R(1,22)
C(CHj); NH, (1,22), NR,, NR,", CN (4,04), NO, (3,70), N'=N
CH(CHj3), SH, SR, SO,
CH,CH; CO,H (1,68), CO,R
CH; CHO (2,73), COR (2,78)

C¢Hs, CH=CH,, C=CH

Analizirajuéi tablicne podatke moze se zakljuciti sledece:

1. Mnogo je viSe grupa sa —I efektom (privlace elektrone ¢ veza) od grupa sa +1I efektom
(odbijaju elektrone o veza). Ovo je zbog toga §to je kao referentna veza uzeta C-H
veza. Vecina elemenata koji ulaze u sasatav organskih jedinjenja ima vecu
elektronegativnost od vodonika (Tabela 2.3.) pa otuda njihovo elektron-privlacno
dejstvo.

2. Odlucujuéi uticaj na jacinu induktivnog efekta ima naelektrisanje na centralnom atomu
posmatrane grupe. Najjaci —I efekat pokazuju grupe Ciji atomi imaju cele pozitivne
Sarze (trialkilamonijum joni i diazo-grupa) ili formalne pozitivne Sarze (nitro grupa).

* Elektron akceptorski efekat.
™ Elektron donorski efekat.
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Najjaci pozitivni induktivni efekat imaju grupe koje imaju negativnu $arZzu na atomu
(alkoksidni i karboksilatni anjon, Tabela 2.5.).

3. Kako za neutralne tako i za naelektrisane grupe vazan faktor je elektronegativnost
centralnog atoma posmatrane grupe. Sa porastom elektronegativnosti centralnog
atoma, u nizu jednako negativno naelektrisanih grupa, +I se smanjuje (-Se’, -S" 1 O), a
—I se pojacava (-NH,, -OH i —F). Alkinil, vinil i fenil grupa imaju slab —I zbog vece
elektronegativnosti sp i sp® hibridizovanog od sp* hibridizovanog C atoma. Medutim,
ima i izuzetaka. Organometalne grupe (-HgPh ili —SnPh;) pokazuju slab
elektronakceptorski efekat (-I) iako su centralni metalni joni elektropozitivniji od
vodonika.

4. Ako su alkil grupe vezane za nezasic¢eni ugljenikov atom njihov uticaj na ostatak
molekula se moze objasniti +I efektom. Medutim, ako su alkil grupe vezane za
zasi¢eni C atom njihov njihov uticaj nije jednoznacan, u nekim slu¢ajevima pokazuju
+l a u drugim 1.

Intenzitet i smer induktivnog efekta se najéesée eksperimentalno odreduje merenjem konstanti
disocijacije supstituisanih kiselina i "H NMR spektroskopijom. U vezi C-Z, ugljenikov atom je
uvek pozitivan kraj dipola, izuzev ako je Z atom metala ili vodonika.

Zadatak: Uporediti induktivne efekte grupa (od najjaceg —I do najjaceg +1): -COOH, -COO
, -"NR3, -NH,, -NR, i —Cl.
ReSenje: - NR;, -Cl, -COOH, -NH,, -NR,, -COO".

Pored transmisionog induktivnog efekta, grupe pokazuju i efekat polja. Smer i intenzitet
delovanja efekta polja i transmisionog induktivnog efekta su sli¢ni. Pozitivan efekat polja opada
u nizu: O, COO", CR;, CHR,, CH,R i CHj. Negativni efekat polja opada u nizu: NR;", SR;",
NH;", NO,, SO,R, CN, SO,Ar, COOH, F, Cl, Br, I, OAr, COOR, OR, COR, SH, SR, OH,
C=CR, Ari CH=CR,.

H  a
H Xq| Ponekad je veoma teSko razdvojiti transmisioni induktivni

COOH efekat 1 efekat polja. U odredenom broju slucajeva je to

ucinjeno zahvaljuju¢i Cinjenici da efekat polja zavisi od

) geometrije molekula, dok staticki induktivni efekat zavisi samo

od prirode veza. Na primer, kod stereoizomera 11,12-dihloro-

pKa=5,7 9,10-dihidro-9,10-ctanoantrancen-2-karboksilne kiseline (1) i

(2), transmisioni induktivni efekat hlorovih atoma na
Cl karboksilnu grupu je jednak (prenosi se kroz isti set veza).
cl Efekat polja je razliCit i trebalo bi da bude jaci kod prvog

cooH  1zomera jer su hlorovi atomi dovoljno blizu karboksilne grupe
da bi mogli uticati na polarnost (Poglavlje 5.) OH veze.
Izmerene vrednosti konstanti disocijacije ukazuju na znatan
@ . . . . S
uticaj efekta polja na kiselost izomernih kiselina.
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2.7. Energija i duZina kovalentne veze

Atomi se sjedinjuju u molekule uz oslobadanje energije.
A+B=AB
Dovodenjem odgovarajuce kolicine energije dolazi do raskidanja veza. Raskidanje veza medu

......

Ny

a A—B —= A" + B®

b~A—(}3 = A(‘B + Be
/)

C.A—B == Ae + B(‘D

Shema 2.1. a. homoliticko i
b i c. heteroliti¢ko raskidanje veze

Homoliti¢kim raskidanjem veze, oba atoma medu kojima se raskida veza odnose po jedan
elektron, najées$¢e se odvija u gasovitom stanju i tom prilikom nastaju slobodni radikali.
Heterolitickim raskidanjem veze, jedan od atoma iz veze odnosi oba elektrona, dobijaju se joni,
a dogada se u polarnim rastvara¢ima.

Koli¢ina utrosene energije za raskidanje odredene hemijske veze u datom molekulu zove se
energija disocijacije (DE). Moze se definisati i kao koli¢ina oslobodene energije pri stvaranju
odredene hemijske veze. Svi uCesnici u reakciji su u gasovitom stanju. Razmotrimo primer
metana, CH,.

CHy —= CH; +H: DE,= 102 kcal/mol
CH; =— +CH, + H- DE,= 110 kcal/mol
-CH, == .CH +H-: DE;= 104 kcal/mol
CH == +C-+ H- DE,~ 81 kcal/mol

Koju od ovih energija uzeti za DE? Svaka od energija disocijacije, DE;, DE,, DE; i DE, se
odnosi na pojedinaénu vezu. Ako izraCunamo srednju vrednost disocijacionih energija
dobi¢emo vrednost srednje energije veze, SE. Za metan SE je 99 kcal/mol. DE i SE se svode
na toplotnu energiju, jer se reakcije izvode pri konstantnom pritisku. SE za vecinu jednostrukih
veza iznosi oko 50-100 kcal/mol.

Tabela 2.6. Vrednosti DE i duzina pojedinih veza najzastupljenijih u organskim jedinjenjima

Veza DE (kcal/mol) | DuZina (pm)
Csp’-H 98 110
Csp™-H 104 107
Csp-H 114 106

Csp’-Csp® 83 154

Cc=C 146 134

C=C 200 120

C-0 86 143

C=0 178 123

C-Cl 81 178

C-Br 68 193

Duzina hemijske veze je posledica ravnoteze privlaénih i odbojnih sila medu vezanim
atomima. Odreduje se difrakcionim i spektroskopskim tehnikama i odraz je prosecne
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udaljenosti medu atomima u molekulu. KaZzemo prose¢ne udaljenosti, zbog neprekidnog

vibriranja atoma u molekulu, izuzev na apsolutnoj nuli.

Iz Tabele 2.6. se vidi da kraca veza znaéi istovremeno i veéu energiju veze, jacu vezu. Duzina
C-H veze zavisi od hibridizacije C-atoma. Sto je izraZeniji s karakter hibridne orbitale to je veza
kraca. Energija proste, dvogube i trogube veze ukazuje na to da je m veza slabija od ¢ veze.
Energija ¢ veze je oko 83 kcal/mol, a & kod dvogubih oko 65 kcal/mol, a kod trugubih oko 58,5
kcal/mol. Duzina veze medu atomoma ugljenika u dijamantu je 154 pm $to odgovara duzini

proste veze i sp° hibridizaciji.

Neke veze koje imaju visoku vrednost za DE lako podlezu heterolitickom razlaganju u

polarnim rastvaracima.

Energija disocijacije veza C(sp)-H, C(sp?)-H i C(sp’)-H opada u navedenom nizu, jer tim
redosledom opada s karakter hibridnih orbitala koje grade vezu sa vodonikom. Veza C-Cl je
jaca od veze C-Br, a ova od C-I, jer stepen preklapanja orbitala ugljenika i halogenih elemenata
opada tim redosledom zbog povecanja energetske razlike medu preklapaju¢im orbitalama.
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Tabela 2.7. DE pojedinih veza nekih molekula

Veza kcal/mol | Veza kcal/mol
H-H 104 CgHs-H 111
H-F 136 C¢Hs-Cl 97
H-CI 103 C¢Hs- CH,-H 88
H-Br 87 C¢Hs- CH,-CI 70
H-I 71 C(,Hs- Br 80
CI-Cl 58 C¢Hs-OH 112
Br-Br 46 CH=C-H 132
1-1 36 CH;-CH; 90
CH;5-H 104,5 C,H;s-CHj; 85
CH,-Cl 84 (CH;),CH-CH; 84
CH3-BI' 70 (CH3)3C-CH3 81
CH3-I 56 CH2=CH-CH3 81
CH3-OH 91 CH2:CH-CH2-CH3 74
CH;-NH, 80 CH,= CH, 146
C,Hs-H 100 CgHs- CH3 102
C,H;-Cl 81 C¢HsCH,- CH; 79
C2H5-Br 68 CH3ﬁ_ H 88
C,H;s-1 53 HO-H 119
C,Hs-OH 91 HO-OH 51
(CH3),CH-H | 96 CH;0-H 104
(CH3),CH-C1 | 81 CH;S-H 88,5
(CH3),CH-Br | 65 C,Hs;O0-H 104
(CH3);C-H 97 CHgﬁ—CH3 7
(0]

(CH3);C-Cl 79 C,H;0-CH; 81
(CH3);C-Br 63 NH,-H 107
(CH3);C-1 50 H-CN 124
CH,=CH-H 106 CH,=CH-CH,-H 86
CH,=CH-Cl 88 CH,=CH-CH,-Cl 69




Tetra(l, 1-dimeti-etil)-tetrahedran

Tetra(1,1-dimeti-etil)-tetrahedran je sintetizovan 1978. godine. Uprkos procenjenom naponu od
127-139 keal/mol, jedinjenje je stabilno i ima t.t. 135°C.

C(CH3);

(H;C);C C(CHz)3
C(CHs)3
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3. Delokalizovani 1t- sistemi

Bocnim preklapanjem dve p-atomske orbitale nastaju dve 1 molekulske orbitale. Sta se dogada
ukoliko se tri, ¢etiri ili viSe p atomskih orbitala nadu na susednim atomima na rastojanju koje
omogucava preklapanje?
Odgovor na ovo pitanje dobi¢emo razmatranjem:

1. alilsistema,

2. butadiena,

3. heksatriena i cikloheksatriena (benzena) i

4. polienskih sistema.

3.1. Propenil sistemi (alil sistemi)

Energija disocijacije (DE) C3-H veze propena je manja ¢ak i od energije disocijacije C,,.-H u
terc-butanu (Tabela 3.1.), §to ukazuje na to da je veza primarni C-H u propenu slabija od veze
tercijarni C-H u ferc-butanu.

Tabela 3.1. Disocijacione energije C-H veza etana, propana, 2-metilpropana i propena

Jedinjenje DE (kcal/mol)
CH;CH,-H 98
(CH;),CH-H 94,5
(CH;);C-H 93
CH,=CHCH,-H | 87

Uzrok ove pojave je stabilnost 2-propenil radikala.
CH, —=CHCH;——> CH,—CHCH," + H® -DE = 87 kcal/mol

3-Hlor-1-propen podleze reakciji supstitucije karbkatjonskim mehanizmom iako se radi o
primarnom halogenidu §to ukazuje na izrazenu stabilnost alilkatjona.

0
CH;0H, t CH;0H

Propen je oko deset miliona puta kiseliji od etana, $to znaci da je i 2-propenil anjon
stabilizovan. o
CH,—CHCH; <«——= CH,—CHCH; + H®

Lakoca nastajanja 2-propenil radikala, katjona i anjona ukazuju na to da su ovi sistemi posebno
stabilizovani. Stabilnost reaktivnih Cestica u kojima je reaktivni centar u susedstvu =«
molekulske orbitale se objasnjava dvema teorijama, MO i VB (rezonancionom) teorijom.
Molekulsko-orbitalna (MO) teorija objaSnjava posebnu stabilnost navedenih sistema
nastajenjem delokalizovanih molekulskih orbitala, koje nastaju kombinacijom tri atomske p
orbitale koje se nalaze na susednim C atomima. Odakle treéa p orbitala, ako je u propenu C3
sp* hibridizovan?

Nastajanjem radikala, katjona i anjona dolazi do rehibridizovanja C3 u sp® hibridno stanje, jer
takvo hibridno stanje omogucéava stvaranje sistema sa niZom energijom zbog poveéanog
prostora koji stoji na raspolaganju za kretanje elektrona. Preklapanjem tri AO nastaju tri MO
kao sto je prikazano na Slici 3.1. (veli¢ina p orbitala kvalitativno opisuje koeficijent udela svake
od njih u gradenju MO).
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Slika 3.1. Energetski dijagram alil katjona, radikala i anjona

Antivezivna MO je nepopunjena u sva tri slucaja. Tri strukture se razlikuju po broju elektrona u
nevezivnoj m, MO. Posto je to orbitala sa vezivnom energijom jednakoj nuli, sledi da je vezivna
7 energija tri alilsistema, u odnosu na elektrone u 2p orbitalama slobodnih atoma, ista. Ova
orbitala ima ¢vornu ravan koja prolazi kroz C2, zato se visak ili manjak naelektrisanja nalazi na
terminalnim C-atomima.

Teorija valentne veze stabilnost 2-propenil sistema objasnjava postojanjem dve strukture
(kanonske tj., rezonancione strukture) ¢ijom linearnom kombinacijom (rezonantni hibrid) je
opisano realno stanje.

. . 172 « 172
a |:CH2=?H—CH2 -~ CHZ—%H=CH2:| = CHZ:%II-IECHZ

b@’l@:g}{g@m -~ %HZ—ICIH:CHZJ = 1/2812:%111 === CH,

120 12®
C‘[CH2=/CI%‘—CH2@<—>@CH2—%H:CH2:| = CHZ:CHIIJECHZ

Shema 3.1. Rezonancione strukture ( I 1 II) i struktura rezonancionog hibrida (III) za
propenilradikal (a), propenilanjon (b) i propenilkatjon (c)

Posmatrajuci napisane strukture mozemo primetiti sledece:

e  Strukture u parovima imaju identi¢an raspored atoma,

e Pretvaraju se jedna u drugu premestanjem elektrona pri ¢emu ukupna Sarza i broj

nesparenih elektrona ostaje isti u svim strukturama i

e  Znak koji se stavlja izmedu struktura je <>.
Da li realno, u stvarnosti, egzistira svaka od ovih struktura?
Ne. Realna cCestica ima samo jednu strukturu predstavljenu hibridom koji se dobija
superponiranjem obe grani¢ne strukture.
Naime, funkcija koja opisuje realno stanje Cestice (¢) dobija se kombinovanjem funkcija
grani¢nih struktura (¢;1 ¢, ).
d=cid + 2
Prema tome, realne strukture 2-propenil sistema mozemo predstaviti strukturom rezonancionog
hibrida (Shema 3.1.).
Posto su grani¢ne strukture propenil sistema identi¢ne njihov doprinos strukturi rezonancionog
hibrida je jednak, ¢, =c,= 0,5
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3.2. Rezonancija

U kvantnu teoriju pojam rezonancije je uveo Hajzenberg 1926. godine kao metod objasnjavanja

strukture slozenih molekula sa delokalizovanim vezama. Termin je izabran zbog analogije sa

pojavom rezonancije izmedu dva klatna obeSena o zajednicki elasticni nosa¢ kroz koji se

prenosi kretanje sa jednog klatna na drugo. Ingold (Ingold) je koristio termin mezomerija (1933.

godine) zbog toga §to je prava struktura izmedu onih koje prikazuju grani¢ne strukture.

Najéesca greska u primeni rezonancije je shvatanje da se Cestica nalazi odredeno vreme u

svakom od stanja prikazanim grani¢nim strukturama i da se ta stanja u molekulu smenjuju.

To nije tacno.

Sve Cestice imaju istu strukturu koja je rezultat rezonancije grani¢nih struktura. Te kanonske

strukture ne postoje, ali svaka od njih doprinosi strukturi realnog molekula.

Ovu situaciju mozemo porediti sa dogadajem (realna struktura) i reportazama o njemu (grani¢ne

strukture) koje ga sagledavaju iz razlicitih uglova.

Kod kojih molekula je uopste moguca delokalizacija koju predstavljamo pisanjem

rezonancionih struktura?

Kod molekula koji imaju p AO (prazne, polupopunjene ili popunjene) na susednim atomima u

molekulu u istoj ravni. Drugim re¢ima, kod konjugovanih sistema. Konjugovani sistemi su

oni koji sadrze dole navedene parove medusobno odvojene jednom prostom vezom.

Parovi u konjugaciji kod kojih je moguéa delokalizacija:

1. viSeguba veza-viSeguba veza,

2. viSeguba veza-prazna orbitala,

3. viSeguba veza-nevezivni elektronski par i

4. nevezivni elektronski par-prazna orbitala.

Prilikom pisanja rezonancionih struktura postovati sledeca pravila:

1. Relativna mesta svih jezgara atoma u svakoj od rezonancionih struktura ostaju
nepromenjena.

2. Pretvaraju se jedna u drugu premestanjem 7w elektrona i nevezivnih elektronskih parova.

3. Ni u jednoj od kanonskih struktura ne sme biti veéi broj elektrona u perifernom sloju od
njegovog kapaciteta ( za elemente I periode 2 elektrona, za elemente II periode 8
elektrona).

4. Pomeranje elektrona od atoma predstavljamo savijenom strelicom sa vthom prema atomu
ka kome se vrsi pomeranje. Svako pomeranje elektrona rezultuje pomeranjem Sarze.

5. Ukupna SarZa molekula, kao i broj nesparenih elektrona ostaje isti u svim strukturama.

6. Znak koji se stavlja izmedu struktura je <>.

7. Struktura rezonancionog hibrida se piSe na taj nacin Sto se veze koje postoje u svim
rezonancionim strukturama piSu punom, a one koje se javljaju samo u pojedinim
strukturama isprekidanom linijom.

8. Ukoliko piSemo i rezonancione strukture i strukturu rezonancionog hibrida to radimo tako
$to sve kanonske strukture stavimo u uglastu zagradu, napiSemo znak identi¢nosti, a zatim
strukturu rezonancionog hibrida.

. Podjednak je doprinos ekvivalentnih rezonancionih struktura rezonancionom hibridu.

10. Ukoliko su rezonancione strukture neekvivalentne njihov doprines rezonancionom

hibridu odredujemo postujuéi sledeca pravila:

10.1. Prvenstvo dati strukturama sa najve¢im brojem elektronskih okteta.

10.2. Ako rezonancione strukture imaju isti broj okteta, stabilnija je ona koja ima veéi broj
kovalentnih veza.

10.2. Prvenstvo dati strukturama sa minimalnim razdvajanjem Sarzi i

10.3. Mesto Sarze bi trebalo da bude saglasno elektronegativnosti atoma.

U vecini slucajeva, prethodno navedeno pravilo ima prednost nad potonjim.
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Vrlo Cesto dolazi do meSanja (zamene) ravnoteze medu realnim jedinjenjima i grani¢nih
rezonancionih struktura. Ravnoteza se pradstavlja dvema strelicama u suprotnim smerovima
(5) a rezonancione strukture jednom strelicom sa dva suprotno orijentisana vrha («<»). U
ravnotezi egzistiraju realni molekuli u koli¢inama koje zavise od njihove termodinamicke
stabilnosti i uslova pod kojima se nalaze. Rezonancione strukture su razli¢iti elektronski opisi
jednog istog realnog molekula.

Zadatak: Napisati rezonancione strukture i rezonancioni hibrid za navedene molekule i odredi
koja od njih najvise doprinosi strukturi realnog molekula.
a) nitrozil katjon, NO",
b) ugljenik(1l)-oksid, CO i
¢) diazometan, CH,N,.
ReSenje:

Vedi je doprinos prve strukture zbog veéeg broja elektronskih okteta.

© @ 5 &
b) ECQ:H@EO: = C==

Ve¢i je doprinos druge strukture zbog veceg broja elektronskih okteta iako
parcijalno naelektrisanje nije saglasno elektronegativnosti atoma i postoji
razdvajanje Sarzi.

c.
] @
QN_N' <> ;CH—N=N:

1 2 5 ® &
i = CH,===N=N

@

CHy——7 o
3

Doprinos prve strukture je najvecéi jer je parcijalno naelektrisanje rasporedeno
saglasno elektronegativnosti atoma. Sledi druga (C atom i oba azotova atoma
imaju oktet) i na kraju treca (ugljenik ima sekstet elektrona).

Zadatak. Da li je dati karbkatjon predstavlja potpuno konjugovani sistem?

. —\.. R
RoN—CH=CH—C=cC —cn—&—
3\ B/N—CH 5
\
H

Resenje: Dati katjon je potpuno konjugovani sistem.

7 elektroni
prst%na
nevezivni N
A . nevezwr;c elektrom
N AN R
RN cp="Cn>— \ _ @ _~
2 CH CH C N —CHi CH C R
prazna Y
m elektrom b elektroru prazna

p orbitala

3.2.1. Rezonciona energija

Fizicke 1 hemijske osobine realnog molekula, rezonancionog hibrida, se razlikuju od osobina
koje oéekujemo na osnovu strukture najstabilnije klasi¢ne strukture. Neposredna posledica
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promenjene elektronske gustine medu atomima u molekulu su energija i duzina veza, dipolni
momenat, tacka klju¢anja, hemijska reaktivnost i dr.

Rezonancioni hibrid (realni molekul) uvek ima manji sadrzaj energije od ma koje rezonancione
strukture. Razlika izmedu unutraS$nje energije realnog molekula i unutrasnje energije
rezonancione strukture sa najnizom energijom, naziva se rezonanciona energija, RE.
Eksperimentalno se odreduje merenjem energije sagorevanja ili hidrogenizacije.

Ako stanje nekog molekula opisuje funkcija ¢, a to stanje je rezultat rezonancije izmedu stanja
koje opisuju funkcije ¢; 1 ¢, kojima pripadaju energije E; i E, onda je energija rezonancije
(RE), RE =E - E|, gde je E, proracunata energija za grani¢nu strukturu sa najnizom energijom,
a E je energija realnog molekula.

Zadatak. Izrac¢unati RE za molekul: CH, = CH - CH =CH - CH = CH,

ResSenje: 1,3,5-heksatrien ima tri konjugovane dvogube veze od kojih su dve terminalne.
Ocekivanu vrednost energije hidrogenizacije mozemo izracunati birajuc¢i pogodno realno model
jedinjenje. Moramo uzeti dva jedinjenja: jedno sa terminalnom dvogubom vezom a jedno sa
dvogubom vezom u sredini.

I jedinjenje: 1- heksen CH, = CH — CH, — CH, — CH, — CH;

II jedinjenje: 3-heksen CH; — CH, — CH = CH — CH, — CH;

Hidrogenizacijom I jedinjenja oslobodi se energija hidrogenizacije EH;.

Hidrogenizacijom II jedinjenja oslobodi se energija hidrogenizacije EH,.

Ako ne bi postojala stabilizacija realnog molekula o¢ekivana vrednost energije hidrogenizacije
bi bila: EHoéekivana =2 EH] + EH2

2EH;, jer u realnom molekulu postoje dve terminalne dvogube veze.

Hidrogenizacijom realnog molekula oslobodi se energija hidrogenizacije EH..

Razlika izmedu eksperimentalno odredene energije hidrogenizacije i izraCunate predstavlja RE.
RE =EH. - (2 EH, + EH,)

Prilikom uporedivanja RE iz razli¢itih literaturnih izvora treba biti oprezan, zato §to vrednost
RE zavisi od izabranog model jedinjenja. Da bi obezbedili jednoznacnost vrednosti RE
predloZeno je da se sve vrednosti RE racunaju u odnosu na energiju hidrogenizacije etena.
Postujuci ovo pravilo RE 1,3,5-heksatriena bi iznosila: RE = EH, — 3EH, ..

3.2.2. Rezonancioni~ efekti funkcionalnih grupa

Funkcionalne grupe koje povecavaju elektronsku gustinu u ostatku molekula imaju pozitivan
rezonancioni (elektron donorski) efekat, +R. Funkcionalne grupe koje smanjuju elektronsku
gustinu u ostatku molekula imaju negativan (elektron akceptorski) rezonancioni efekat, -R
(Sheme 3.2.13.3.).

Shema 3.2. Pozitivan rezonancioni efekat grupe ZW

LN + _ 5+ &
IW— =0 < ZW=C—C —| = ZW===C==C—

Shema 3.3. Negativan rezonancioni efekat grupe XY

- +
E@:YQ:T— - X—Y=C—C—:| — Feeyeme &

Ukoliko se uporede Tabele 2.4. i 3.1. moze se primetiti da pojedine grupe imaju —I i +R. Za
halogene je jaci —I od +R, dok je kod ostalih izrazeniji +R od -I.

Koristi se i izraz “rezonantni” ili “mezomerni”.
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Tabela 3.1. Rezonantni efekti pojedinih funkcionalnih grupa

+R -R
-F, Cl, Br, I -C=N
-0, -OR, -OH
[l
—C— -CR=NR
-NH,, -NR
2 2 AN S 40
N\
/ )
-SR, -SH 01/2@
_¢/
N 1129
N
%;;QH %4 _(|j=§H Funkcionalne grupe koje imaju heteroatom vezan samo prostim
i

; vezama za susedne atome imaju +R (kapacitet njihovog
10 elektrona u valentnomsloju  valentnog nivoa ne dozvoljava da prime elektrone od ostatka

molekula).
ol o0 Funkcionalne grupe u kojima je heteroatom vezan viSegubim vezama za
_2_0_ _ susedne atome imaju —R (elektronski par visegube veze moze formalno da
® prede na heteroatom).

U periodi, pozitivni rezonancioni efekat funkcionalnih grupa opada sa porastom
elektronegativnosti heteroatoma (-NR,>-OR>F), a negativni rezonancioni efekat viSegubo
vezanih heteroatoma raste (-C=0>-CR=NR>-CR=CR;). Medutim, u grupi, +R se smanjuje od
vrha ka dnu (-F>-CI>-Br>]) $to je u suprotnosti sa opadanjem elektronegatvnosti. Prema MO
teoriji, rezonancioni efekat ne zavisi samo od elektronegativnosti elementa, ve¢ i od efektivnosti
preklapanja susednih p i w orbitala. Efektivnost preklapanja je najveca za elemente koji su u
istoj periodi, pa je razumljivo da efektivnost preklapanja m orbitala ugljovodoni¢nog ostatka sa
p orbitalama halogena opada u nizu: fluor > hlor > brom > jod.

Poput induktivnog efekta, i rezonancioni efekat naelektrisanih supstituenata je najizraZeniji.
Najveci +R imaju negativno naelektrisane grupe (-O7, -S°), a najvec¢i —R pozitivno naelektrisane
grupe (-CR=N'R,, -CR=0"H). Poznavanje ovih uticaja omoguéava izbor optimalnih uslova za
izvodenje reakcija. Ketoni ¢e mnogo brze reagovati sa nukleofilima u kiseloj (gradi se
CR,=0"H), nego u neutralnoj sredini (CR,=0).

Fenil grupa (i druge grupe njoj sli¢ne, npr. alkenil i alkinil) moZe biti elektrondorska (+R) ili
elektronakceptorska (-R) zavisno od ostatka molekula. Ako je za fenil grupu vezan
elektronegativni heteroatom sa usamljenim elektronskim parom (ima +R), fenil grupa pokazuje
-R efekat (Shema 3.23.), a ako je vezan supstituent sa jakim —R, fenil grupa pokazuje +R
(Shema 3.24.).

3.3. Butadien

Dieni su ugljovodonici koji imaju dve dvogube veze. Medusobni odnosi tih dvogubih veza
mogu biti:
1. dvogube veze su razdvojene sa viSe prostih veza. To su dieni sa izolovanim dvogubim
vezama [npr. 1,4-pentadien (CH,=CH-CH,-CH=CH,)].
2. dvogube veze su razdvojene jednom prostom vezom. To su dieni sa spregnutim,
konjugovanim dvogubim vezama [npr. 1,3-butadien (CH,=CH-CH=CH,)].
3. dvogube veze mogu biti jedna do druge. To su dieni sa kumulovanim dvogubim
vezama u kojima je C2 atom sp hibridizovan, a ravni n-veza su medusobno normalne
[npr. 1,2-propadien (alen) (CH,=C=CH,)].
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Slika 3.2. Molekul alena
a. Preklapanje nehibridizovanih p AO
b. Ravni formiranih t MO su normalne jedna na drugu

Fizicke i hemijske osobine konjugovanih diena su razli¢ite u odnosu na ocekivane.
Eksperimentalni podaci za 1,3-butadien su sledeci:
1. Toplota hidrogenizacije

(131%3CH2CH: CHz Et—z’ CH3CH2CH2CH3 H1:-30,3 kcal/mol

-buten

CH,=—CHCH,CH=CH, 22 »  CH;(CH,);CH; Hy=-60,5 kcal/mol
1,4-pentadien Pt

CHZZCH —CH=—=CH, ‘ZPPTIZ_> CH;CH,CH,CH; H;=-57,1 kcal/mol
1,3-butadien

Iz navedenih reakcija se moze videti da je toplota hidrogenizacije za izolovanu n-vezu oko
30 kcal/mol (za 1-buten 30,3 kcal/mol i za 1,4-pentadien 60,5 kcal/mol). Vrednost energije
hidrogenizacije za 1,3-butadien iznosi 57,1 kcal/mol, $to je za 3,5 kcal/mol manje od
ocekivane vrednosti.

2. U reakcijama adicije, pored proizvoda ocekivane 1,2-adicije dobijaju se u znacajnoj koli¢ini i
proizvodi 1,4-adicije. Adicijom jednog mola hlora, pored oéekivanog 3,4-dihlor-1-butena
dobija se i 1,4-dihlor-2-buten.

CH,—CH —CH—CH, L CICH,CHCICH=CH, + CICH,CH=CHCH,Cl
60% 3,4-dihlor-1-buten 40% 1,4-dihlor-2-buten

H H
3. . 134pmc‘ B Duzina veze izmedu C1 i C2 je 134 pm, kao i izmedu C3 i
SN s me¢ NH C4. Ova vrednost je priblizno jednaka duzini izolovane m-
’ il veze. Duzina veze izmedu C3 i C4 je 148 pm, §to je krace
H od duzine proste veze (154 pm).

Ove cksperimentalne &injenice MO teorija obja$njava delokalizacijom elektrona’, njihovim
kretanjem u  policentricnim  molekulskim orbitalama koje nastaju preklapanjem
nehibridizovanih atomskih p orbitala (Slika 3.3.). Sva Getiri C-atoma su sp” hibridizovana. o-
Veze medu C atomima i veze C-H leZe u jednoj ravni. Nehibridizovane p atomske orbitale su
ortogonalne na 6 molekulske orbitale. Cetiri p atomske orbitale se kombinuju medusobno i daju
4 molekulske orbitale, t;, T, 3 1 T4 (Slika 3.3.b.) Od Cetiri formirane MO dve su vezivne, Tt; i
T2, a dve su antivezivne, 7; i my. Cetiri elektrona popunjavaju MO tako da zauzimaju najnize
energetske nivoe, tj. w; 1 T, MO. Iz preseka MO (Slika 3.3.b.) vidi se da centralna veza 1,3-
butadiena ima parcijalni karakter dvogube veze, jer m; ima ¢vornu ravan koja se nalazi izmedu
C2 i C3 atoma. Za rotaciju oko centralne veze butadiena potrebno je savladati energetsku
barijeru od 4 kcal/mol, $to uslovljava postojanje dve konformacije 1,3-butadiena.

H H H, H

s-cis-1,3-butadien  s-trans-1,3-butadien

" Postoji i drugadije tumadenje, po kome se skraéenje centralne veze objadnjava &injenicom da je nagradena
preklapanjem dve sp” hibridne orbitale.
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Ty

fsbs 8888
.. 880 338
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a b. c

Slika 3.3. 1,3-butadien: a. preklapanje AO; b".Presek MO orbitala i c. energetski dijagram MO
1,3-butadiena

%]

. T

Primenom teorije varijacije i aproksimacije rezultati za talasne funkcije molekulskih orbitala su:

TC|:0,37(I)1 + 0,60(P2 + O,60(P3 + 0,37([)4
n2=0,60¢1 + 0,37(P2 — 0,37([)3 - 0,60([)4
TC3:O,60(I)1 - 0,37([)2 — 0,37(])3 + 0,60(P4
TC4:0,37(I)1 - 0,60([)2 + 0,60(p3 - 0,37(P4

Teorija valentne veze osobine 1,3-butadiena objaSnjava rezonancionim hibridom nastalim
kombinovanjem tri grani¢ne strukture.

N ® )
CH,=CH—CH=—=CH, <—> CH,—CH=—CH—-CH,
RN 2

== CH,==CH==CH==CH,

®
&1, — CH=CH—CH,
3

Shema 3.4. Rezonancione strukture 1,3-butadiena

Molekul butadiena predstavljen je talasnom funkcijom, ¢, koja je jednaka linearnoj kombinaciji
talasnih funkcija grani¢nih rezonancionih struktura (¢;, ¢, i ¢3): ¢ = c1¢; + cod + c303.

¢1>>(C2 =¢3)

Doprinos struktura 2 i 3 je jednak, i mnogo manji od doprinosa strukture 1, zbog veéeg broja
elektronskih okteta u strukturi 1 i zbog razdvajanja Sarzi u strukturama 2 i 3.

3.4. Acikli¢ni polieni

Za acikli¢ni polien, opste formule H-(CH=CH),-H, energetski dijagram delokalizovanih
molekulskih orbitala je predstavljen na Slici 3.4.

Povecanjem broja konjugovanih veza smanjuje se razlika izmedu HOMO™ i LUMO™™ orbitala,
pa se elektroni iz visih nivoa vezivnih orbitala lako pobuduju u niZe nivoe antivezivnih orbitala.
Ako je energetska razlika od 3,0 do 1,5 eV, pod uticajem zraka vidljive svetlosti dolazi do

" D. Grdeni¢, Molekule i kristali, Skolska knjiga, Zagreb, 1979.
™ Popunjena ili polupopunjena MO najvise energije (The highest occupied molecular orbital)
™" Prazna MO najniZe energije (The lowest unoccupied molecular orbital)
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prelaska elektrona iz energetski najvise zauzete MO (HOMO) u energetski najnizu praznu MO
(LUMO), sto uslovljava obojenost jedinjenja sa velikim brojem konjugovanih veza (likopin koji
daje crvenu boju paradajzu i karotin koji je odgovoran za narandzastu boju Sargarepe).

E = Eao
4
I
+ +
+ 4+ T
+ pr—
H—(CH=— CHm—H =
m=1 m=2 m=3 m=4 m=5 m—-co

Slika 3.4. Energetski nivoi vezivnih i protivvezivnih n-molekulskih orbitala u molekulima
acikli¢nih konjugovanih diena opste formule H-(CH=CH),,-H

Y T

likopin

SRR e

karotin

3.5. Struktura benzena

Engleski nau¢nik Majkl Faradej (Michael Faraday) je 1825. godine, pirolizom kitovog ulja,
dobio bezbojnu tetnost intenzivnog mirisa, koja je imala tatku klju¢anja 80°C, tatku topljenja
5,5°C, empirijsku formulu CH i molekulsku C¢Hy. Izolovanom jedinjenju je dao ime benzol. S

obzirom na stepen nezasi¢enja, o¢ekivalo se da jedinjenje lako podleze adicionim reakcijama.
Medutim, jedinjenje je pokazivalo izuzetnu hemijsku stabilnost:

a. uodsustvu sunéeve svetlosti ne adira halogene elemente;

b. ne adira halogenovodonicne kiseline;

c. ne podleze oksidaciji sa kalijum-permanganatom na sobnoj temperaturi i

d. sakoncentrovanom sumpornom i azotnom kiselinom daje supstitucione proizvode.
Dakle, ne reaguje sa reagensima koji lako reaguju sa nezasic¢enim jedinjenjima sa izolovanim ili

konjugovanim m-vezama. Umesto rekcija adicije, za benzen su karakteristicne reakcije
supstitucije.
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Posle predlaganja velikog broja neobi¢nih struktura (Shema 3.5.), Kekule (Kekule) je 1865.
godine (40 godina posle izolovanja benzena) predlozio strukturu, koja je objasnjavala dobar deo
osobina bezena i koja je bila sustinski razli¢ita od do tada prihvacenog shvatanja hemijskih
veza. Po Kekuleu, benzen bi trebalo posmatrati kao zbir cikloheksatrienskih izomera koji se
nalaze u ravnotezi.

> [ &3

a. b. c. d.
Shema 3.5. Predlagane strukture benzena. a. benzvalen; b. Ladenburgov (Ladenburg-ov)
prizman; c. Djuarov (Dewar-ov) benzen i d. Klausov (Claus-ov) benzen

O=0

Shema 3.6. Kekuleovo predstavljanje strukture benzena (cikloheksatrienski izomeri u ravnotezi)

Ovako predstavljena struktura benzena je objasnjavala:

a. adiciju 6 atoma hlora u prisustvu sunéeve svetlosti (C¢Hg + 3Cl, = CcHgCly);

b. adiciju 6 atoma vodonika u prisustvu platine ili nikla na povisenom pritisku i povi§enoj

temperaturi (C¢Hg + 3H, = C¢Hy,);
c. adiciju tri molekula ozona i proizvode ozonolize i
d. dobijanje samo jednog orfo disupstituisanog proizvoda.
CH; CHy Ako bi molekul benzena imao strukturu 1,3,5-

CH; CH;3 cikloheksatriena, bila bi mogucéa dva 1,2-
dimetilbenzena’. U jednom bi se izmedu C
atoma za koji su vezane metil grupe nalazila

305 | HyO 303 | 1,0 prosta veza, a u drugom dvoguba. U reakciji
ozonolize  jednog mola 1,5-dimetil-1,3,5-

1 2-etandial CHO CH; 2-oksopropanal  heksatriena bi se dobila dva mola glioksala i
(glioksal) HO CO  (metilglioksal) jedan mol diacetila. Ozonolizom jednog mola
+ oHc” 1,2-dimetil-1,3,5-heksatriena bi nastala 2 mola
CHO CH metilglioksala i jedan mol glioksala. Molarni

1,2-etandil P ool odnos  glioksala, metilglioksala i diacetil
@oksa) 0 CO  (metilglioksal) odnos  glioksala, metilglioksala i diacetila
¥ olC dobijenih  ozonolizom realnog molekula

5 3-butandion T : benzena je 3 : 2 : 1, respektivno. Time je

3- utandlonl CHO 1.2-etandial

(diacetil) o CH (,1ioksa]) dokazana Kekuleova pretpostavka da se dva
N ) cHO ‘& izomera orto-dimetil 1,3,5 heksatriena nalaze

u ravnotezi.
Shema. 3.7. Ozonoliza orto-ksilena

lako najprihvatljivija, Kekuleova struktura bezena, pored ve¢ pomenute hemijske
nereaktivnosti, nije objasnjavala i sledee osobine benzena:

1. Toplota hidrogenizacije

Pri hidrogenizaciji jedne izolovane dvogube veze, na primer one u cikloheksenu, oslobada se
28,6 kcal/mol. Pri hidrogenizaciji benzena morala bi se osloboditi trostruka koli¢ina toplote,
85,8 kcal/mol. Eksperimentalno odredena toplota hidrogenizacije za benzen je 49,8 kcal/mol tj.

" 1,2 disupstituisani derivati benzena se imenuju i kao orto supstituisani. 1,2-dimetilbenzen ima trivijalno ime orto-
ksilen.
" Reakcija adicije ozona na dvogubu vezu i hidroliza nastalih adicionih proizvoda.
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za 36,0 kcal/mol manja od ocekivane. Za taj iznos rezonancione energije, molekul benzena je
stabilniji od nepostojece Kekuleove strukture.

H,
| —_— > AH;= -28,6 kcal/mol
cikloheksen
3H,
—— AH,=-85,8 kcal/mol

cikloheksatrien

3H,
- > AH;= -49,8 kcal/mol

benzen RE =36 k
= cal/mol
Shema 3.8. Reakcije hidrogenizacije cikloheksena, hipotetickog molekula cikloheksatriena i
benzena

2. Toplota sagorevanja benzena iznosi 789 kcal/mol. Kako je toplota sagoravanja aditivna
veli¢ina, sastavljena od toplota sagorevanja pojedinih veza i iznosi 54,0 kcal/mol za C-H,
49,3 kcal/mol za C-C i za C=C 117,7 kcal/mol, to bi za benzen izraunata toplota
sagorevanja bila 825,0 kcal/mol. Ova vrednost je veca od eksperimentalno odredene za 36
kecal/mol, kao i1 vrednost energije hidrogenizacije.

3. Duzina svih C-C veza u benzenu je jednaka i iznosi 139,7 pm $to je izmedu vrednosti za
prostu (154,0 pm) i dvogubu vezu (134,4 pm).

Iznete eksperimentalne ¢injenice MO teorija objasnjava na sledeci nacin:

a. ugljenikovi atomi benzena su sp” hibridizovani,
b. svojim sp” hibridnim orbitalama ugljenikovi atomi se medusobno vezuju obrazujuéi

SestoClani prsten i stvaraju veze sa vodonikom,

nehibridizovane p orbitale su ortogonalne na ¢ MO,

linernom kombinacijom p AO (LCAO) nastaje Sest delokalizovanih molekulskih

orbitala.

Matematicki izrazene LCAO su:

TCF% (1t d2+ 3 + g + b5 + o)

/o

- % 201+ b - by 204 - ds + bo)
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[\
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(02- 43 + s -de)
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Na Slici 3.5.b. i 3.5.c. su prikazani energetski nivoi molekulskih orbitala benzena 1 1,3,5-
heksatriena. Kod oba molekula svi C-atomi su sp® hibridizovani, 6 C-C i o C-H veze se nalaze
u jednoj ravni. Nehibridizovane atomske p orbitale su ortogonalne na ¢ MO. To je ono $§to je
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zajednicko za oba sistema. Zasto je cikli¢ni sistem stabilniji od acikli¢nog sa istim brojem C-

atoma i dvogubih veza?
T
6

T Sgheds

Slika 3.5. a. LCAO benzena; b. energetski nivoi MO benzena; c. energetski nivoi MO 1,3,5-
heksatriena i d. LCAO 1,3,5-heksatriena

Zato $to kombinacijom atomskih orbitala benzena nastaju molekulske orbitale na razli¢itim
energetskim nivoima od onih koje nastaju preklapanjem atomskih orbitala 1,3,5-heksatriena
(Slika 3.5.b. i c.). Molekulska orbitala benzena m; ima jednu ¢vornu ravan, koja prolazi kroz
ravan prstena, m, i 73 su degenerisane i imaju po dve ¢vorne ravni. Popunjene su vezivne
orbitale i jednog i drugog sistema. Tre¢a vezivna orbitala kod acikli¢nog sistema je na visSem

energetskom nivou od 73 benzena.

”ﬁ

© O)Q
° _._
@*‘ .

T
Slika" 3.6. Presek ® MO benzena

" D. Grdeni¢, Molekule i kristali, Skolska knjiga, Zagreb, 1979.
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Tri vezujuée molekulske orbitale protezu se duz svih Sest C-C veza, §to omogucava kruZenje
elektrona u Sestoclanom prstenu i stvaranje kruznih struja u oba smera, sa jedne i druge strane
benzenovog prstena. To nije moguée u acikli¢nom sistemu. U odsutnosti magnetnog polja nema
povlas¢enog smera za struju m-elektrona. U spoljasnjem magnetnom polju indukuje se struja
koja se suprostavlja delovanju polja. Zato kristali svih supstanci koje sadrze benzenovo jezgro
pokazuju anizotropiju (postoje povlasceni pravci delovanja) dijamagnetizma (smanjuju dejstvo
spoljasnjeg magnetnog polja).

Po valenciono-strukturnoj metodi, strukturu benzena opisuje rezonancija izmedu pet grani¢nih

struktura.
= X AN =
I I 1] -~
I 1I

il v Y%
Shema 3.9. Rezonancione strukture benzena

Posto su strukture I i II ravnopravne medusobno a III, IV i V, takode, realno stanje benzena je

odredeno funkcijom:

¢ = Ci(@1 + o) + Co(@m + Qrv +ov)

C=11C,=0,19

Koeficijenti odreduju uce$ée pojedinih struktura u strukturi rezonancionog hibrida, koje za

strukture 1 1 II iznosi po 39%, a za strukture III, IV 1 V po 7% udela.
Posle objasnjavanja strukture benzena obema metodama, jasno je da strukturu
benzena ne mozemo predstaviti klasicnom strukturnom formulom. Prihvaceno je
da se molekul benzena prikazuje pravilnim Sestouglom u koji je upisana kruznica,
pri ¢emu Sestougao predstavlja skelet o-veza, a kruznica delokalizovani sistem 7-
elektrona.

3.6. Aromati¢nost

Definicija aromati¢nog jedinjenja se menjala od izolovanja benzena (1825. godine) do danas.
Prvobitno je ovaj pojam znacio “slicno benzenu” $to je podrazumevalo hemijsku inertnost tog
jedinjenja prema reagensima koji se lako adiraju na alkene, mali udeo vodonika u odnosu na
ugljenik i miri§ljavost. Danas se smatra da Cestica ima aromati¢ni karakter ako svi atomi
prstena ¢ine konjugovani sistem sa (4n + 2) & elektrona i imaju znacajnu rezonancionu energiju.
Jedan od kriterijuma aromati¢nosti, koji je od prakti¢nog znacaja, je razlika u polozaju signala
vodonika vezanih za aromati¢ni sistem i konjugovani nearomati¢ni sistem na NMR " spektrima.
Veliki broj jedinjenja se moze svrstati u aromati¢na jedinjenja po svim kriterijumima, ali postoji
odreden broj molekulskih vrsta koja su aromati¢na po broju elektrona koji ucestvuju u
delokalizaciji, ali ne i po hemijskoj reaktivnosti (ciklopentadienilni anjon, cikloheptatrienilni
katjon itd.).

Primenjujuéi Sredingerovu jedna¢inu na cikliéne konjugovane poliene, Hikel (Hiickel) je 1931.
godine, na osnovu izrac¢unatih vrednosti energija molekulskih orbitala, dosao do jednostavnog
obrasca, po kome su energetski nivoi konjugovanih cikli¢nih sistema rasporedeni tako, da
jedino m-MO najnize i ©-MO najviSe energije nisu degenerisane. Sve ostale MO obrazuju
slojeve koji se sastoje od para degenerisanih orbitala (Slika 3.7.).

Ukoliko cikli¢ni polien ima popunjen energetski sloj on je narocito stabilizovan, aromatican je
(analogno popunjenosti slojeva u elektronskom omotacu atoma). Ovaj uslov je ispunjen ako
sistem sadri 2, 6, 10, dakle (4n + 2)r elektrona” (molekuli B i D na Slici 3.7.).

" Spektri koji se dobijaju apsorpcijim radiotalasa (A > 1 m) od strane atomskih jezgara sa ugaonim momentima koja su
izlozena dejstvu jakog homogenog spoljasnjeg magnetnog polja.
"™ Ovaj broj elektrona u konjugaciji se zove “Hikelov “ broj elektrona.
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A B(x=0) C(x=1) D(x=2) E(x=3)

Slika 3.7. Energetski nivoi molekulskih orbitala ciklicnih konjugovanih poliena
(A, opsti oblik; B, broj konjugovanih elektrona u prstenu,2; C, broj konjugovanih elektrona u
prstenu 4; D, broj konjugovanih elektrona u prstenu 6 i E, broj konjugovanih elektrona u
prstenu 8)
Ukoliko cikli¢ni konjugovani polieni sadrze nepopunjene energetske slojeve (sistemi sa 4,
8,12,....4n elektrona) oni su antiaromati¢ni (molekuli C i E na Slici 3.7.).
Da rezimiramo:
Sistem je aromati¢an ukoliko zadovoljava sledece kriterijume:
1. cikli¢ni sistem konjugovanih veza u ravni,
2. (4n + 2)m elektrona i
3. da Hikelov broj elektrona zatvara krug, da ¢ini kruzne struje.
Na Slici 3.7. prikazan je raspored MO ciklicnih konjugovanih poliena, ako u njihovom
formiranju ucestvuje paran broj atomskih orbitala. Po kojoj Semi se rasporeduju delokalizovane
MO cikli¢nih sistema ako u njihovom formiranju u¢estvuje neparan broj AO?
Opstija Sema rasporeda delokalizovanih MO u cikli¢nim konjugovanim polienima je Frostov
krug (Frost-ov) ili Frostova Sema. Objavljena je 1953. godine. To je nacin da se bez
komplikovanog matematickog proracuna pronade relativna energija MO za planarni, ciklicni
potpuno konjugovani sistem.U krug polupre¢nika 2" se upise poligon sa onoliko strana koliko
imamo atoma u prstenu ciklicnog sistema. Vrh upisanog poligona mora biti okrenut prema dole.
U presecima kruznice i poligona nalaze se energetski nivoi MO. Vrednost 3 je priblizno 18

kcal/mol.
EA

2B

2

Slika 3.8. Frostova Sema za odredivanje energetskih nivoa delokalizovanih MO u potpuno
konjugovanim cikli¢énim polienima

Derivati benzena ¢ine grupu benzenoidnih aromati¢nih jedinjenja. Ukoliko jedinjenja ne sadrze
benzenovo jezgro, a pokazuju aromatiéni karakter zovu se nebenzoidna aromati¢na jedinjenja.
Cikliéni konjugovana jedinjenja kod kojih bi delokalizacija dovela do destabilizacije su
antiaromati¢na. Destabilizacija je posledica popunjavanja antivezivnih orbitala. Energija
hidrogenizacije antiaromati¢nih jedinjenja je veca od energije hidrogenizacije odgovarajuéih
acikli¢nih analoga.

Hikelovi proracuni se zasnivaju na pretpostavci da u delokalizaciji ucestvuju samo 7 elektroni.
Za tacnije proracune se koriste druge metode (semiempirijske i ab initio) koje uzimaju u obzir
sve valentne elektrone.

" Energija elektrona u p AO se ozna¢ava sa a.. Energija vezivne MO, koja nastaje iz dve p AO, se oznatava sa o+, a
antivezivne sa o — 3. Dakle, 3 je promena u energiji kada se electron delokalizuje na dva C atoma. Kako vezivna MO
moze sadrzavati dva elektrona, to je sistem od dva elektrona u vezivnoj MO, za 2 [ stabilniji od sistema sa dva
elektrona u dve p AO.

55



Dlokalizovani r-sistemi

3.6.1. Aromati¢nost monocikli¢nih konjugovanih sistema

Konjugovani cikli¢ni sistemi mogu biti karbocikli¢ni (ako prsten ¢ine samo C atomi) i
heterocikli¢ni (u sastav prstena ulaze, pored C-atoma, i jedan ili viSe atoma drugih elemenata).

3.6.1.a. Karbo-monocikli¢ni konjugovani sistemi

Da li su ciklopropen, cikolopropenilkatjon i ciklopropenil anjon aromati¢ni?
[N
A ByR— N AP —A
a. @ b. A c.

Shema 3.10. a. ciklopropen; b. rezonancione strukture ciklopropenil katjona i c. rezonancione
strukture ciklopropenil anjona

Ciklopropen nije aromatican jer ne sadrzi konjugovani sistem.
Ciklopropenil katjon je aromatican jer:

1. z-Elektroni su delokalizovani i na praznu p-orbitalu,

2. Ima Hikelov broj delokalizovanih elektrona (2) i

3. delokalizovani n-elektroni ¢ine kruzne struje.
Elektronski par ciklopropenil katjona popunjava veziviou MO (Slika 3.8.B). Stabilniji je za oko
20 kcal/mol od alil katjona.
Ciklopropenil anjon sadrzi konjugovan sistem, naime m-elektroni dvogube veze su konjugovani
sa elektronima iz nehibridizovane p-orbitale, ali 4 elektrona ne popunjavaju sloj molekulskih
orbitala (Slika 3.7. C), 4 nije Hikelov broj tako da ovaj sistem nije aromatican.
Ciklobutadien ima konjugovani sistem od 4 m-elektrona $to nije Hikelov
broj elektrona, pa nije aromatican. Raspored elektrona u MO je analogan
njihivom rasporedu u ciklopropenil anjonu (Slika 3.7.C). Acikli¢ni analog,
1,3-butadien ima sva Cetiri 7 elektrona u vezivnim orbitalama (Slika 3.4.), i
ima manju energiju hidrogenizacije od ciklobutadiena.
Ciklopentadien sadrzi, takode, 4 m-elektrona u konjugaciji, koji ne ¢ine kruznu struju
elektrona, pored toga 4 nije Hikelov broj, pa ciklopentadien nije aromatican.

0Y L 000

Shema 3.11. a. ciklopentadien; b. ciklopentadienilni katjon, ¢. ciklopentadienilni anjon, d.
cikloheptatrien, e. cikloheptatrienilni katjon i f. cikloheptatrienilni anjon

ciklobutadien

Ciklopentadienilni katjon ima sistem konjugovanih veza koje Cine prsten, ali 4 nije Hikelov
broj elektrona, pa nije aromatican.

Ciklopentadienilni anjon i cikloheptatrienilni (tropilijum) katjon imaju po 6 m-elektrona
koji se nalaze u tri vezivne orbitale (Slika 3.8) potpuno konjugovanih cikli¢nih sistema i
aromaticni su. Stabilizacija katjona je tolika da tropilijum-bromid, u ¢vrstom stanju, egzistira
kao jonsko jedinjenje.

A — i~ & 5
(7@\ e Q?‘—’LQJ@‘_’gO/‘_’ @ = as

Shema 3.12. Rezonancione strukture i rezonancioni hibrid ciklopentadienilnog anjona

Molekul cikloheptatriena sadrzi 6 m-elektrona, ali njegove konjugovane veze ne zatvaraju prsten
(jedan C atom je sp® hibridizovan), pa nije aromatian.
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Cikloheptatrienilni anjon nije aromati¢an (nema Hikelov broj elektrona) tj. ima dva nesparena
elektrona u dve nevezivne MO (Slika 3.8).

Tropolon je planaran sedmoclani prsten sa ekvivalentnim C-C vezama duzine 140 pm i RE od
21 kcal/mol.

OH OH ® OH OH H
o 7 \
O «—> H—0 <> O@<—> O@<—>< Q\ O@
CAV A
N @
Shema 3.13. Neke rezonancione strukture tropolona

Primer tropolona nas navodi da dopunimo pravila o uce$¢u pojedinih rezonancionih struktura u
strukturi realnog molekula. Naime, ukoliko neka od rezonancionih struktura ima aromaticni
karakter njen doprinos strukturi rezonancionog hibrida je znatan (Poglavlje 3.2.).

133pm Ciklooktatetraen nije aromatican (nema Hikelov broj elektrona).

\\

\ Difrakcijom elektrona utvrdeno je da nije planaran ve¢ da ima oblik
korita. Energija hidrogenizacije za cis-ciklookten je 23 kcal/mol dok je
y za 1,3,5,7-ciklooktatetraen 98 kcal/mol. Dakle energija hidrogenizacije

146 pm je za oko 6 kcal/mol veca od izraunate energije za nekonjugovani
sistem, pa je ciklooktatetraen antiaromati¢an. Protonovanjem ciklooktatetraena dobija se
homotropilijum katjon. Njegova struktura je "homoaromati¢na”, tj., protonovani C atom je sp’
hibridizovan i nalazi se van ravni koju &ine ostalih 7 sp® hibridizovanih C atoma, oko kojih
kruzi 6 elektrona.

FA N

Dianjon ciklooktatetraena je planaran i aromatican (ima Hikelov broj
elektrona u konjugaciji). Duzina svih veza je medusobno jednaka i iznosi 141
pm. Jedino se aromaticnoS¢u moze objasniti Cinjenica da se dve negativne
Sarze relativno lako smestaju u prsten.

Da li je ciklodekapentaen sa 10 konjugovanih elektrona aromatican?

On moze imati nekoliko stereoizomera zavisno od rasporeda oko dvogubih veza. lako
zadovoljava sve uslove za aromati¢nost on je ipak nestabilan. Aromati¢na stabilnost nije neka
magic¢na sila. To je samo jedan od stabiliziraju¢ih efekata, koji u suocavanju sa jacim
destabiliziraju¢im efektima ne pobeduje. Planarni ciklodekapentaen u odnosu na neplanarni je
destabilizovan drugim faktorima (ugaona i sterna’ napetost) vise nego §to bi bio stabilizovan
aromati¢nos¢u. Ako pogledamo strukture jedinjenja, videCemo da u svakoj od njih postoje

destabilizujuci faktori.
X

4

\ | Planarni cis,cis,cis, cis, cis-ciklodekapentaen bi imao ugaonu napetost (odstupanje
N___/ od 120° sp? hibridizovani C atomi).
‘ b Planarni trans,cis,cis,cis,cis-ciklodekapentaen bi pored ugaone napetosti imao i
N\ sternu zbog H atoma u unutra$njosti prstena.

— g Jjost1 p

H/H\ N Trans,cis, trans, cis, cis-ciklodekapentaen bi imao sternu napetost zbog H atoma
u unutrasnjosti prstena.

Z N
(% Za razliku od ciklopentadekaena, biciklo[4.4.1]1,3,5,7,9-undekapentaen
—_— (Vogelov molekul), koji, takode, sadrzi 10 elektrona pokazuje aromatic¢ne
osobine. Delokalizacija nije potpuna kao kod benzena ali je ipak dovoljna da
molekul pokazuje aromati¢ne osobine.

" Sterna napetost nastaje kada su atomi, koji nisu medusobno vezani, prinudeni vezama da se nalaze na rastojanju
manjem od zbira njihovih Van der Valsovih polupre¢nika (Poglavlje 4).
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Potpuno konjugovani monociklicni polieni (anuleni), koji su
dovoljno veliki da nema ugaone napetosti, su planarni i aromati¢ni
ako sadrze Hikelov broj elektrona ([18]anulen). Ako ne sadrze

. ijarlen Hikelov broj elektrona nisu planarni i aromati¢ni ([ 16]anulen).

3.6.1.b. Aromati¢nost monocikli¢nih jedinjenja sa hetero atomom u prstenu

Da se podsetimo!
U delokalizaciji mogu ucestvovati slede¢i konjugovani parovi:
e 7-w (konjugovani polieni),
e m-prazna nehibridizovana p AO (karbkatjoni i neutralni molekli elemenata trece
grupe),
e 7m- popunjena nehibridizovana p AO (karbanjoni i molekuli sa heteroatomima koji
imaju slobodne elektronske parove),
e 7 - polupopunjena nehibridizovana p AO (slobodni radikali) i
e prazna nehibridizovana p AO- slobodan elektronski par heteroatoma.
Pirol, furan i tiofen imaju po 6 m-elektrona koji se nalaze u tri vezivne molekulske orbitale
(Slika 3.8) potpuno konjugovanih cikli¢nih sistema i aromaticni su. Njihove rezonancione
strukture prikazane su na Shemama 3.14.,3.15.13. 16

T O\ Oﬁg@ DG‘_SZ;:,

H

Shema 3.14. Rezonancione strukture i rezonancioni hibrid pirola
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Shema 3.15. Rezonancione strukture i rezonancioni hibrid furana
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Shema 3.16. Rezonancione strukture i rezonancioni hibrid tiofena

Rezonanciona energija pirola je 21 kcal/mol, furana 16 kcal/mol, a tiofena 29 kcal/mol.
Aromatiéni karakter raste u nizu furan, pirol 1 tiofen jer tim redosledom opada
elektronegativnost heteroatoma (Tabela 2.2.). Tiofen ima jednu rezonancionu strukturu vise od
furana i pirola, jer je kapacitet njegove valentne ljuske 18 elektrona’, tako da je moguéa
struktura u kojoj je vezan dvema dvogubim vezama za susedne C atome.

H
imidazol oksazol tiazol piridin pirimidin  piperidin

" Utestvuju i d orbitale.
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Imidazol, oksazol, tiazol, piridin i pirimidin su aromati¢ni. Slobodan elektronski par azota
koji gradi dvogubu vezu ne ulestvuje u konjugaciji, jer se nalazi u sp® hibridnoj orbitali. U
piridinu duzine C-C veza su 139 pm. Veze C-N su medusobno ekvivalentne i njihova duzina
iznosi 137 pm. Ova vrednost se nalazi izmedu vrednosti za prostu (147 pm) i dvogubu (128 pm)
C-N vezu. Rezonanciona energija piridina je 23 kcal/mol.
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Shema 3.19. Rezonancione strukture i rezonancioni hibrid piridina

Dipolarne strukture, 2, 3 i 4, znatno doprinose strukturi rezonancionog hibrida, $to se moze
zakljuciti iz vrednosti dipolnog momenta za piridin (2,26 D). Ova vrednost je ve¢a od vrednosti
dipolnog momenta za zasiceni analog, piperidin (1,17 D).

3.6.2. Aromatic¢nost policikli¢nih benzenoidnih ugljovodonika

Spajanjem benzenovih prstena dobijaju se policiklicni benzenoidi ili policikli¢na aromati¢na

jedinjenja. Dva kondenzovana benzenova prstena ¢ine naftalen, kristalnu supstancu

karakteristiénog mirisa i dejstva.” Naftalen je aromati¢an, jer ima 10 7 elektrona u konjugaciji.

Delokalizacija nije tako potpuna kao kod benzena $to se vidi iz vrednosti rezonancione energije.

RE za naftalen iznosi 61 kcal/mol, §to je manje od dvostruke vrednosti RE za benzen (36 x 2

kcal/mol).
142 pm

137Pm .. . . .
Duzine C-C veza naftalena nisu jednake medusobno, kao i sa

duzinama C-C veza u benzenu, ali se sve vrednosti nalaze izmedu
<— 140pm  vrednosti prostih i dvogubih veza (154 pm i 134 pm).

< ANV
~ (I - CO=C0-

Shema 3.19. Rezonancione strukture, rezonancione hibrid i karakter pojedinih veza naftalena

2/3

Ako pretpostavimo da su koeficijenti udela sve tri strukture isti, mozemo izraCunati karakter
veze u realnom molekulu, zavisno od toga u koliko struktura se javlja kao dvoguba veza. Veze
C1-C2, C3-C4, C5-C6 i C7-C8 imaju 2/3 karaktera dvogube veze, dok ostale veze imaju 1/3
karaktera dvogube veze, $to su merenja i pokazala.

Ako se tri, Cetiri ili viSe benzenovih jezgara linearno kondenzuju nastaju aceni. Antracen je
kondenzovani aromati¢ni ugljovodonik nastao linearnom kombinacijom tri benzenova jezgra.

1/4(142pm) 3/4(137pm)

SesReoolooorece vy i

Shema 3.20. Rezonancione strukture i rezonancioni hibrid antracena

" Koristi se kao sredstvo protiv moljaca.
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Ako se tri benzenova jezgra kondenzuju angularno, dobija se aromati¢ni benzenoidni
ugljovodonik, fenantren. Ovakva angularna kondenzacija se zove i peri kondenzacija.

6

oo o odloll iy

Shema 3.21. Rezonancione strukture i rezonancioni hibrid fenantrena

Veza C9-C10 ima 4/5 karaktera dvogube veze i ponasa se skoro kao izolovana dvoguba veza.
RE fenantrena (91,3 kcal/mol) je veéa od RE antracena (83,5 kcal/mol), jer ima jednu
rezonancionu strukturu vise od antracena, ukupno 5. Pored toga, u jednoj rezonancionoj
strukturi ima tri o¢uvana benzenova jezgra, a u tri grani¢ne strukture dva benzenova jezgra. Kod
antracena u dve grani¢ne strukture imamo dva benzenova jezgra, a u preostale dve po jedno.
Godine 1990. sintetisani su fulereni”. Kada se na oko 10000°C ispari grafit u elektri¢nom luku u
atmosferi helijuma, dobija se ¢ad koja sadrzi molekule, sa najces¢e 60 C atoma, koji
predstavljaju loptu ¢ija se povrsSina sastoji od petoclanih i Sesto¢lanih prstenova. S obzirom na
sli¢nost prstenova koji zatvaraju sferu, sa benzenom, o¢ekivalo se da fulereni imaju aromatic¢ni
karakter. Medutim, oni pokazuju osobine alkena, reakcije adicije na mestu
spajanja Sestoclanih prstenova. Pretpostavlja se da zakrivljenost prstenova
sprecava preklapanje orbitala i delokalizaciju elektrona. Cg je postojao u
prirodi mnogo pre nego §to je otkriven. Naime, 1992. godine otkriven je u
mineralnim naslagama starim 500 miliona godina u ruskoj karelijanskoj
republici.

Molekul fulerena Cg,

Nebenzoidna karbopolicikli¢na jedinjenja mogu biti aromaticna. Interesantan primer je izomer
naftalena, azulen™. Njegova rezonanciona energija je znaGajna i iznosi 33,3 kcal/mol, ali je
ipak manja od RE naftalena (61 kcal/mol). Uzrok tome je verovatno Cinjenica da je ¢ sistem
naftalena bez napona, dok kod azulena postoji izvestan ugaoni napon. Veéina ugljovodonika je
nepolarna, dok azulen ima dipolni momenat 1,0 D Sto govori o znacajnom ucescu
rezonancionih struktura sa razdvojenim Sarzama u strukturi rezonancionog hibrida.

7 8 1
<—> QC <—>itd.Esz
54

Shema 3.22. Rezonancione strukture, rezonancioni hibrid i obeleZavanje azulena

Tabela 3.3. Rezonancione energije nekih aromati¢nih jedinjenja

Jedinjenje | RE (kcal/mol) | Jedinjenje | RE (kcal/mol)
benzen 36 pirol 21
bifenil 71 furan 16
naftalen 61 tiofen 29
azulen 31 [18]anulen | 37
antracen 84 toluen 35
fenantren 91 anilin 38
piridin 23 fenol 36

* Fulereni su dobili ime po imenu Riarda Bakminstera Fulera (Richard Buckminister Fuller, ameri¢ki pronalaza¢ i
filozof koji je popularisao zgrade u obliku fudbalske lopte).
" Izolovan je iz biljaka (npr. kamilica), aromati¢an je i ima plavu boju.
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3.6.3. Uticaj supstituenata na elektronsku gustinu u aromati¢nim
jedinjenjima

Da se podsetimo!

Svih Sest C atoma u molekulu benzena su ekvivalentni, imaju istu elektronsku gustinu, pa se pri

elektrofilnim supstitucionim reakcijama dobija samo jedan monosupstitucioni proizvod. Kod

monosupstituisanih benzena preostalih 5 C atoma nije ekvivalentno. U reakcijama elektrofilne

aromati¢ne supstitucije, zavisno od prirode supstituenta dobijaju se pretezno orto i para ili meta

disupstituisani derivati benzena.

Ako je za benzen vezana grupa sa pozitivnim rezonancionim efektom, u opstem obliku mozemo

je obeleziti sa Y, ona obogacuje benzenovo jezgro elektronima i to pretezno u orfo i para

polozajima. (Shema 3.23.)

e ¢ N Y ?
P gNgRglg Ky
S %) = e

Shema 3.23. Rezonancione strukture i rezonancioni hibrid monosupstituisanog benzena (Y
poseduje +11i +R)

Za ovakve funkcionalne grupe kazemo da su orto i para dirigujuce u reakcijama elektrofilne
supstitucije. Vec¢ina ovih grupa spada u jake aktivatore” (Tabela 3.5.). Kao $to se vidi, izuzev -
O’ sve ove grupe imaju —I i po tome bi trebalo da privlace elektrone iz jezgra. Medutim, njihov
—I je slabiji od njihovog +R pa je krajnji rezultat uticaja ovakvih supstituenata povecanje
elektronske gustine u benzenovom jezgru. Halogeni imaju +R i —I kao i navedene grupe,
medutim, monohalogeni derivati benzena teze podlezu supstituciji od samog benzena. Ipak, do
elektrofilne supstitucije dolazi i to uglavnom u orto i para polozaju. U konkurenciji induktivnog
i rezonancionog efekta, jaci je —I, pa su halogeni elementi dezaktivirajuc¢i supstituenti, ali su
zbog +R efekta orto i para dirigujuéi.

Grupe koje imaju —I i —R (Z) su dezaktivirajuci i meta dirigujuéi supstituenti (Shema 3.24).
Jezgro tako supstituisanog benzena ima smanjenu elektronsku gustinu u odnosu na benzen.
Pozitivna Sarza je skoncentrisana u orto i para polozajima, pa se elektrofilne supstitucije vrse u
meta polozajima. U ovu grupu supstituenata spdaju: -NO,, -COOH, -COOR —COR, -SO;H, -
CN itd. (Tabela 3.5.).

5

o ) S
7 7 7z 4 z z
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Shema. 3.24. Rezonancione strukture i rezonancioni hibrid monosupstituisanog benzena (Z
poseduje -11-R)

Kod grupa koje imaju samo jak —I, kao $to je —N'Rs, benzenovo jezgro je osiromaseno
elektronima, drugi supstituent ulazi u meta polozaj jer je meta supstituisani karbkatjon (o-
kompleks ") najstabilniji (Shema 3.25.). Intermedijerni 6-kompleks meta disupstituisanog arena
nema parcijalnu pozitivhu Sarzu na C atomu vazanom za grupu sa jakim —I, pa je takav
intermedijer stabilniji od orfo i para supstituisanog. Zato su ove grupe meta dirigujuce.

* Ako supstituisani benzen reguje, u reakcijama elektrofilne supstitucije, oko 10° puta brze od nesupstituisanog
benzena onda je taj supstituent jak aktivator.
™ Wheland-ov intermedijer ili arenijum jon (Poglavlje 4.7.).
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Shema 3.25. Rezonancione strukture i rezonancioni hibridi 6-kompleksa koji nastaje uvodenjem
supstituenta E u monosupstituisani benzen

Relativne brzine nitrovanja monosupstituisanih benzena (Tabela 3.4.) govore o wvrsti i
intenzitetu uticaja supstituenata na reaktivnost benzena.

Tabela 3.4. Relativne brzine nitrovanja monosupstituisanih benzena

Jedinjenje Relativna brzina
fenol 1000

toluen 25

benzen 1

hlorbenzen 0,3

benzoeva kiselina | 0,004
nitrobenzen 0,0001

Odredivanje relativnih brzina elektrofilnih supstitucionih reakcija omogucilo je svrstavanje
supstituenata u grupe jakih (povecavaju ili smanjuju brzinu supstitucije za tri reda velicine i
vi$e), umerenih (povecavaju ili smanjuju brzinu supstitucije za dva reda veli¢ine) i slabih
aktivatora i dezaktivatora (povecavaju ili smanjuju brzinu supstitucije za red veli¢ine) kao Sto je
predstavljeno u Tabeli 3.5.

Tabela 3.5. Klasifikacija supstituenata benzena zavisno od vrste i intenziteta delovanja na
njegovu reaktivnost

orto, para dirigujuée grupe | meta dirigujuée grupe

jako aktivirajuce: jako dezaktivirajuée:

NH,, NHR, NR,, OH, O NO,, CF;, 'NH;, 'NR;,

umereno aktivirajuée: umereno dezaktivirajuée:

OR, NHCOCH;, CN,CHO, COR, COOR, COOH ,SO;H
slabo aktivirajuce:

R, Ph

slabo dezaktivirajuce:

F,ClL Br, I

Jacina uticaja supstituenata na elektronsku gustinu (opada sa leva na desno) u aromaticnom
jezgru se moze prikazati i na skali:
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NH, OCH; CH, F Br  CHO COOH SO;H NO,

OH NHCOCH; CHs | cl I COOCH;  COCH; CN ONR,

Elektrofilna aromati¢na supstitucija disupstituisanog benzena kontrolisana je najjaCom
aktivirajuéom grupom i sternim faktorima. Grupe koje aktiviraju rezonancionim efektom
nadjacavaju uticaj grupa koje deluju samo induktivnim efektom.

CH; CH; OCH; COOH
~a ~ . ~a e @/Cm
NO, W AN "
avni
NO, T Br g sporedni

Shema 3.26. Elektrofil supstituiSe polozaj koji pokazuje strelica

Ako dve grupe istog dejstva kontroliSu isti polozaj, uticaj je aditivan. Ako dve grupe suprotnog
dejstva kontroliSu isti polozaj, nadvladava dejstvo aktivatora. Kod meta disupstituisanih
benzena, zbog sternih razloga, elektrofil ne ulazi izmedu dva supstituenta. Iz istih razloga kod
orto-metilbenzoeve kiseline sporedni proizvod je onaj gde elektrofil ulazi u polozaj susedan
metil grupi.

Mesto supstitucije kod ostalih aromati¢nih jedinjenja, predvidamo na osnovu mogucnosti
stabilizacije intermedijernog karbkatjona (o-kompleksa) i sternih efekata. Kondenzovani
aromati¢ni ugljovodonici, pirol, furan i tiofen su reaktivniji od benzena za reakcije elktrofilne
aromati¢ne supstitucije, jer se kondenzovani prsten ili heteroatom ponasaju kao supstituenti sa
+R efektom.

Kod naftalena elektrofil moze supstituisati jedan od dva moguca polozaja.

§ ll(oo Ve
3
<N
Shema 3.27. Strelica oznacava mogucéa mesta supstitucije u molekulu naftalena

Ako elektrofil ulazi u polozaj 1, o-kompleks ima 5 rezonancionih struktura, od kojih dve imaju
ocuvan benzenov prsten (Shema 3.28.).

LT

Shema 3.28. Rezonancione strukture 6-kompleksa nastalog napadom elektrofila E na C1

Napadom elektrofila na C2 nastaje karbonijum ion, za koji je takode moguée napisati 5
grani¢nih struktura (Shema 3.29), ali samo jedna od njih ima o€uvan benzenov prsten, zbog
Cega je ovaj kompleks manje stabilizovan.

Shema 3.29. Grani¢ne strukture 6-kompleksa nastalog napadom elektrofila E na C2
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Prilikom sulfonovanja™ naftalena na 50°C nastaje 1-sulfonaftalenska kiselina, kao proizvod
kineti¢ke kontrole reakcije. Ako se temperatura podigne na 170°C dobijeni proizvod prelazi u
2-sulfonaftalensku kiselinu, kao proizvod termodinamiCke kontrole reakcije. Ova reakcija
prelaska jednog polozajnog izomera u drugi moguca je, jer je reakcija sulfonovanja
reverzibilna.

Aktivirajuce grupe u monosupstituisanom naftalenu diriguju ulazak drugog supstituenta u isti
prsten i to pretezno u para polozaj (Shema 3.30.).

glavm spuredm

x | sporedm gldvnl
9 [ [ j ®/
1

Sp! oredm u tragowma

glavm glavm

qporcdm

Shema 3.30. Strelice pokazuju mesta supstitucije u molekulu naftalena supstituisanog
aktiviraju¢om grupom A i dezaktiviraju¢om grupom D

Ako je naftalen supstituisan dezaktivirajuéom grupom elektrofil ulazi u drugi prsten (Shema
3.31.) i to pretezno u polozajima 5 i 8.

3.7. Hiperkonjugacija

U poglavlju 3.6.3. razmatran je uticaj supstituenata na elektronsku gustinu aromati¢nih sistema
uzimajuéi u obzir njihove induktivne i rezonancione efekte. Postavlja se pitanje kako alkil grupe
uti¢u na aromati¢na jezgra? Da li one deluju samo svojim +I ili postoje i neki drugi efekti?

Da bi dobili odgovor na ovo pitanje upoznac¢emo se sa hiperkonjugacionim efektom na
primerima stabilnosti alkil radikala, karbkatjona, alkena, alkina i alkil arena.

3.7.1. Hiperkonjugacija slobodnih radikala

Stabilnost slobodnih radikala raste u nizu: metil<primarni<sekundarni<tercijarni. Vrednosti
energija disocijacije, DE, ukazuju na slabljenje C-H veze u nizu: metil-H, primarni C-H,
sekundarni C-H i tercijarni C-H (Tabela 3.6.).

Tabela 3.6. Energija disocijacije (DE) C-H veza nekih ugljovodonika

Jedinjenje DE (kcal/mol)
CH;-H 104
C,Hs-H 98
CyH,-H 98
(CH;),CH-H 95
(CH;);C-H 91

Disocijacione energije C-H veza su razlicite, jer je razlicita stabilnost radikala koji pri tome
nastaju. Molekulsko orbitalna teorija ovakav redosled stabilnosti objasnjava delimicnom
delokalizacijom elektronskih parova susednih 6 C-H veza sa polupopunjenom
nehibridizovanom p-orbitalom (Slike 3.16. i 3.17.). Odakle nehibridizovana p-orbitala ako je C-
atom alkana iz koga je postao radikal bio sp® hibridizovan?

Spektralna merenja pokazuju da se C atom na kome je izvriena disocijacija rehibridizuje iz sp®
u sp® stanje, pri Gemu se nespareni elektron nalazi u nehibridizovanoj p orbitali, a veze sa
ostatkom molekula su ostvarene hibridnim sp? orbitalama (Slike 3.16.13.17.)

" Reakcija supstitucije H atoma sa SO;H grupom.
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Humy,,,) H
H

a.

Slika 3.16.
a. Nespareni elektron metil radikala se nalazi u nehibridizovanj p AO i
b. Nespareni elektron etil radikala se nalazi u nehibridizovanj p AO koja se preklapa sa
susednim MO C-H veza

Kod etil radikala, jedna od sfera p-nehibridizovane orbitale, se u nekom od konformera nalazi u
eklipsnom (jedna iza druge) polozaju prema ¢ CH molekulskoj orbitali. Ovakav raspored
omogucéava delimicnu delokalizaciju vezivnog elektronskog para preklapanjem sa
polupopunjenom p orbitalom, Sto stabilizuje etil radikal za oko 6 kcal/mol u odnosu na metil
radikal. Metil radikal nema moguc¢nosti za ovakvu vrstu interakcije. Metoda valentne veze ovu
delokalizaciju prikazuje rezonancionim (hiperkonjugacionim) hibridom koji se dobija
superponiranjem hiperkonjugacionih struktura ( Shema 3.32.).
5

H H H H H

[ : 5 1§
H—Cl—CH2 <—»H—(|:=CH2<—» H C=CH, «—— H—C=CH;| = Hc‘—éH2

H H H I o

Shema 3.32. Grani¢ne strukture i rezonancioni hibrid etil radikala

Kod izopropil radikala u susedstvu C-atoma na kome se nalazi nehibridizovana polupopunjena
p orbitala nalaze se istovremeno dve C-H veze u povoljnom poloZaju za preklapanje (Slika
3.17.a.), pa je delokalizacija potpunija nego kod etil radikala.

a. H b.
Slika 3.17. Delokalizacija kod izopropil radikala (a.) i terc-butil radikala (b.)

Rezonancioni metod, vecu stabilnost izopropil radikala (9 kcal/mol), objasnjava veéim brojem
hiperkonjugacionih struktura (6).

. S -

H H H H H 1§1
. | ) & I & 1§
H—Cl—?—cl—H — H_?:C\:_C|_H «— itd. | = H.--C—=C—C--H

S

H H H HH H HO H HO

Shema 3.33. Hiperkonjugacione strukture i rezonancioni hibrid izopropil radikala

Kod terc-butil radikala postoji mogucnost delokalizacije sa 9 6 CH molekulskih orbitala (Slika
3.17.b.), sto uslovljava njegovu veéu stabilnost. Teorija valentne veze objaSnjava stabilnost
tercijarnog butil radikala (za 13 kcal/mol stabilniji od metil radikala) rezonancionim hibridom,
koji je rezultat superponiranja 10 grani¢nih struktura (Shema 3.34.).

Doprinos hiperkonjugacionog efekta (6-13 kcal/mol) stabilnosti alkil radikala je reda veliCine
doprinosa rezonancionih struktura stabilnosti alil radikala (10 kcal/mol). Slobodni radikali
imaju onoliko hiperkonjugacionih struktura koliko ima H atoma na C atomu koji je susedan C-
atomu koji ima polupopunjenu orbitalu.
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Shema 3.34. Hiperkonjugacione strukture i rezonancioni hibrid terc-butil radikala

3.7.2. Hiperkonjugacija karbkatjona*

Redosled stabilnosti karbkatjona  je slican stabilnosti alkil radikala:
metil<primarni<sekundarni<tercijarni i posledica je istog efekta, hiperkonjugacije. Razlika je u
tome $to se kod radikala preklapa polupopunjena p orbitala sa 6 CH molekulskom orbitalom,
dok se kod karb-katjona prazna p-orbitala preklapa sa 6 CH molekulskom orbitalom (Slika
3.18)).

Slika. 3.18. Delokalizacija karbkatjona: a.metil, b. etil, c. izopropil i d. zerc-butil

Teorija valentne veze, strukturu karbkatjona, objasnjava rezonancionim hibridom koji je
rezultat superponiranja odredenog broja hiperkonjugacionih struktura ( Sheme 3.35., 3.36. i
3.37.).

5+
H HO H H H
[G) | | s &
H—(Ij—CHz ‘_’H—CII=CH2‘—’ H® (‘:=CH2 —> H—C:CH2 — H-- |=CH2
H H H HO o

Shema 3.35. Hiperkonjugacione strukture i rezonancioni hibrid etil katjona

® + +
t o " 2
[ !

H—C—C—Cl—H — H—(|1=C‘—CI—H —itd | = {--C—C=C--1"
H H H H H H HOH OB
5 5"

Shema 3.36. Hiperkonjugacione strukture i rezonancioni hibrid izopropil katjona

" Ove hemijske vrste su mnogo godina nazivane karbonijum jonima. Ovaj naziv je neadekvatan, jer se nastavak
“onijum” koristi za vrste koje imaju viSu valencu od neutralnog atoma od koga nastaju, dok je formalna valenca C
atoma u ovoj vrsti 3. Naziv “"karbonijum” je odgovarajuéi za vrste u kojima C atom formalno ima valencu 5 (CHs",
Olah).
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Shema 3.37. Hiperkonjugacione strukture i rezonancioni hibrid terc-butil katjona

Hiperkonjugacione strukture slobodih radikala i karbkatjona su izovalentne. Ovakav tip
hiperkonjugacije se zove izovalentna hiperkonjugacija.
Stabilizacija electron-deficitarnog centra alkil grupama moze se, dakle, pripisati njihovim
hiperkonjugacionim efektima, ali i induktivnim i efektima polja. Svi ovi efekti doprinose
disperziji pozitivne Sarze ¢ime stabilizuju karbkatjone.
-H' . e S}
CHy foakcarmol CH3 5307carm CH3  AH=333 kcal/mol

_H. ®
—e
CH;CH, 98 keal/mo] CH;CH, 202 keavmai CH3CH, AH=300 kcal/mol
-H' . —e ©)
CH;CH,CHj; 95 keaVmo. CH3CHCH3 151 cavmai CH3CHCH; - AH=277 kcal/mol

-H : —e ®
(CH3)CH gicarmor CHBC 7 i (CH3):C AH=262 kealimol

Iz navedenih energija nastajanja alkil radikala i katjona moze se videti da je razlika u energiji
izmedu primarnih, sekundarnih i tercijarnih alkil karbkatjona veca od medusobne razlike u
energiji kod alkil radikala.

3.7.3. Hiperkonjugacija u susedstvu nezasicenih veza

Eksperimentalna merenja su pokazala da je veza Cy,° — Cy2 i Cyp° — Cyp kraéa od veze Cy,’ —
C,’ (Tabela 3.7.).

Tabela 3.7. Duzine veze izmedu razli¢ito hibridizovanih C atoma

Tip veze | DuZina veze (pm) | p (D)
Cy —Cy | 154 0
Cy, —Cy | 151 0,68
Cy —Cy | 146 1,48

Ovaj efekat su otkrili Bejker (Baker) i Nejtan (Nathan) 1935. godine. Teorijsko objasnjenje dao
je Maliken (Muliken) 1941. godine i prvi upotrebio pojam hiperkonjugacije za interakciju o-
elektronskog vezivnog para sa m-elektronima susedne visSegube veze.

MO teorija hiperkonjugaciju definiSe kao delimi¢no preklapanje m-elektrona visegube veze sa
o-molekulskom orbitalom susedne proste C-H veze koja je u pogodnom poloZaju.

Slika 3.19. a. Preklapanje orbitala u molekulu propena i b. Kulsonova interpretacija
hiperkonjugacije u propenu
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Posto je rotacija oko proste veze na sobnoj temperaturi slobodna, to se svaka od o CH
molekulskih orbitala moze delimi¢no preklopiti sa © MO. Interakcija je slabija od delovanja
konjugovanih © MO, jer se orbitale preklapaju pod uglom, nisu u istoj ravni. Kulson (Coulson)
smatra da se metil grupa moze tretirati kao slozen sistem sa sopstvenom molekulskom
orbitalom (Slika 3.19.b.), koja nastaje kombinacijom tri vezivne o C-H MO. Preklapanjem te
novoformirane orbitale sa @ MO nastaje delokalizovana MO koja obuhvata sve atome propena.
Po VB teoriji se smatra da se struktura jedinjenja sa nezasiCenim vezama moze prikazati

rezonancionim hibridima dobijenim superponiranjem hiperkonjugacionih struktura (Sheme
3.38.13.39))

H H® i

2% Q _ 5 3
H—?— CH——=CH, <—>H—?: CH—CH) «——itd| — H_.(Ij """ CH=== CH,

H H i

Shema. 3.38. Hiperkonjugacione strukture i rezonancioni hibrid propena
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3.39. Hiperkonjugacione strukture i rezonancioni hibrid propina

Elektronska gustina u metilbenzenu, odnosno toluenu, nije posledica delovanja samo +I metil
grupe, ve¢ i njenog hiperkonjugacionog efekta (Shema 3.40.). Iz strukture rezonancionog
hibrida, vidi se, da je elektronska gustina povecana u orfo i para polozaju zbog Cega je metil
grupa orto 1 para dirigujuca.
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Shema 3.40. Hiperkonjugacione rezonancione strukture i rezonancioni hibrid toluena

Ovakav tip hiperkonjugacije se zove Zrtvovana hiperkonjugacija, jer dolazi do razdvajanja
Sarzi i one manje doprinose strukturi realnog molekula od izovalentnih hiperkonjugacionih
struktura karbkatjona i slobodnog radikala. Energija hidrogenizacije propena je za 2,7 kcal/mol
manja od energije hidrogenizacije etena. Maliken je 1959. godine izracunao, da 40% skracenja
veze kod alkena i alkina, potic¢e od hiperkonjugacionog efekta, a 60% od elektronegativnosti
razliito hibridizovanih C-atoma.

Iz svih napred navedenih primera moze se zakljuciti da hemijska vrsta ima onoliko
hiperkonjugacionih struktura koliko ima H atoma na C atomu koji je susedan C atomu sa
dvostrukom ili trostrukom vezom, kao i C atomu koji ima pozitivnu Sarzu (karbonijum jon,
karbkatjon) ili polupopunjenu orbitalu (slobodni radikal).

3.8. Kratkoziveci intermedijeri u organskim reakcijama

Jednostepene organske reakcije se odigravaju preko prelaznog stanja, konfiguracije reaktanata
najvise energije (Slika 1.1.) Kod viSestepenih reakcija postoje intermedijeri ¢ije energetsko
stanje odgovara minimumu izmedu prelaznih stanja (Slika 1.2.). Intermedijeri mogu biti
stabilna jedinjenja koje je moguée izolovati i odrediti im strukturu. Medutim, postoje i
kratkoziveé¢i intermedijeri, koje je moguce samo spektroskopski registrovati u trenutku
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nastajanja. Vreme njihovog zivota je reda veli¢ine piko i nano sekundi. S obzirom na to da je
organska hemija hemija ugljenikovih jedinjenja, bi¢e pomenuti kratkoziveéi intermedijeri
ugljenika, mada vaze slicna pravila i za analoge azota i kiseonika.

Kratkozivuéi intermedijeri su: karbkatjoni, karbanjoni, slobodni radikali i karbeni.

3.8.1. Karbkatjoni

Karbkatjoni su reaktivne Cestice sa pozitivnom Sarzom na ugljeniku. Najjednostavniji karb-
katjon formalno nastaje eliminacijom hidridnog iona iz metana:
.He
CH, — @H;

Prakti¢no nastaju heterolitickim raskidanjem C-X veze gde je X grupa sa negativnim
induktivnim i/ili negativnim rezonancionim efektom. U polarnim rastvara¢ima su, najéesce,
potpuno razdvojeni od anjona ¢ijim odlaskom su nastali, i okruZeni molekulima rastvaraca. U
nepolarnim rastvara¢ima karbkatjon i anjon se nalaze relativno blizu. Ovakav jonski par se zove
“counterion” ili “gegenion” .

(CH);C—X ——» (CH3),,c® + Xx©

Stabilnost karbkatjona zavisi od mogucénosti stabilizacije rezonancijom, hiperkonjugacijom,
induktivnim efektom i efektom polja (Poglavlje 3.7.2.). Redosled stabilnosti znacajnijih
karbkatjona prikazan je na Shemi 3.41..

@ [©) @
@ > (CeHs)s & > |CoHlsCly~ CH2=CHCH2~<CH3>3?]>(CH3)£’H - CHOH, > [cm ~ CHy= 81~ 8,1{;

®
Shema 3.41. Redosled stabilnost nekih karbkatjona

Stabilnost je u vrlo Sirokom opsegu, od onih koji se mogu izolovati, do onih koji se mogu dobiti

samo pod ekstremnim uslovima, kao $to je bombardovanje molekula elektronskim snopom

visoke energije (metil katjon).

Stabilnost tropilijum katjona je posledica njegove aromati¢nosti (Shema 3. 42.).

= =

- (@ \<—>
— @

\

<> itd.| =

Shema 3.42. Rezonancione strukture i rezonancioni hibrid tropilijum katjona

Tropilijum-bromid, kao i trifenilmetil-bromid, jonizuju u vodenom rastvoru. Koncentracija
katjona se moze kvantitativno odrediti merenjem provodljovisti odgovaraju¢ih halogenida u
te¢nom sumpor(IV)-oksidu. Reakcione brzine bromida su takode jedan od kriterijuma za
odredivanje relativne stabilnosti pojedinih katjona. Stabilnost nekih trifenilmetil (tritil) katjona
je u toj meri izrazena da se koriste kao boje (malahitno zeleno).

CHj

CH.
N _ & o
@ 1 T em| @

Malahitno zeleno

" Counter (engleski)-suprotan; gegen (nemacki)-protiv, spram, prema.
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Pretpostavlja se da je struktura triarilmetil katjona, zbog sternog napona, u
obliku propelera, iako bi stabilizacija delokalizacijom bila veca da su sva
tri aromati¢na prstena u ravni. Sa smanjenjem broja fenil grupa smanjuje
se 1 stabilnost katjona. Fenilmetil bromid ne provodi struju ni u te¢nom
sumpor(IV)-oksidu. Tek dodatkom jake Luisove kiseline (Poglavlje 5.)
moguce je detektovati katjon.

Arilmetil katjoni su dodatno stabilizovani prisustvom elektron-donorskih supstituenata (+I i +R)
u orto 1 para polozaju. Elektron-donorski supstituenti u konjugaciji sa pozitivno Sarziranim C
atomom katjona, svojim rezonancionim efektom, takode, doprinose stabilnosti katjona.
Stabilnost alil katjona je posledica rezonancionih (Shema 3.1.c.), a alkil katjona
hiperkonjugacionih (Sheme 3.35., 3.36. i 3.37.) struktura, induktivnog efekta i efekta polja.
Metil katjon nije detektovan u uobi¢ajenim hemijskim reakcijama. Ciklopropilmetil katjoni su,
&ak, stabilniji od benzil katjona zbog delokalizacije elektrona savijenih veza“ ciklopropana sa
praznom p orbitalom katjona. Vece cikloalkil grupe imaju isto dejstvo kao i acikli¢ne alkil

grupe.

Tabela 3.8. Energije nastajanja nekih karbkatjona

Struktura katjona | Naziv katjona | AH" (kcal/mol)
"CH=CH, vinil 285
"CH; metil 261
"CH=CHCH; 1-propenil 252
CH; CH=CH, 2-propenil 231
+CI‘IzCI‘Ig etil 215
“CH, CH,CH; propil 211
+Cl‘12 CH2 CH2CH3 butil 203
CH; 'CH CH,CH; | izo-butil 183
(CH3), CH izopropil 191
"CH,CH=CH, alil 226
(CH3);"C terc-butil 166
3.9.2. Karbanjoni

Elektronegativni atomi ili grupe, zavisno od svoje sposobnosti privlacenja elektrona i
stabilizacije nastalih anjona rezonancijom, slabe C-H vezu u toj meri, da omoguéavaju
odvajanje protona bazama odgovarajuce jacine. Neke od uobicajenih grupa su poredane u nizu
po opadajucoj sposobnosti stabilizacije karbanjona: NO, >> =CO > CN > SO,R > COOR > X >
Ph > =C=C= > H. Stabilnost alkil karbanjona, za razliku od stabilnosti karbkatjona i alkil
radikala, opada u nizu: metil, primarni, sekundarni i tercijarni karbanjon. Ovakav redosled
stabilnosti se objasnjava electron-donorskim efektom polja i induktivnim efektom alkil grupa.
Napori hemicara da se u rastvoru ili gasovitom stanju dobiju etil i izopropil radikali nisu urodili
plodm. Metil radikal je detektovan u gasnoj fazi i dokazano je da ima piramidalnu strukturu.
Medutim, anjoni koji imaju mogucnost delokalizacije, su planarni. Stabilizacija anjona
rastvaracem ili blizina anjona moze usloviti odstupanje od planarnosti.

Jedna nitro grupa vezana za C-atom je dovoljna da veza C-H postane dovoljno kisela da reaguje
sa hidroksilnim jonom. Pored elektronegativnosti nitro grupe i mogucénost rezonancije znatno
uti¢e na kiselost veze. Pretpostavlja se da su C, N i O sp* hibridizovani i da je delokalizacija
elektrona potpuna.

" “Bent" orbitala, bent (engleski)-krivina.
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Shema 3.43. Stabilizacija anjona nitrometana rezonancijom

Kod malonskog estra, dve estarske grupe ¢ine C-H vezu kiselom. Rezonancija je takode
potpuna. Delokalizacija benzil anjona je delimi¢na, tj., smatra se da ima plitku piramidalnu
strukturu.

) © e _ 3
\\C—@H—C//O > N //0 <> O\\ /0@ P Q\ 8 06
- N C=CH—C C—CH=C = C==CH==C7
CH;O OCH; CH;0” s CH-0" . CH;0” N
3 CHs OCH; CHs OCH; 3 OCH;

Shema 3.44. Stabilizacija anjona malonskog estra rezonancijom

CH, CH, CH, CH, gHz CH,
{~ SN
= = =

Shema 3.45. Rezonancione strukture benzil anjona

3.8.3. Radikali ugljenika

Veéina jednostavnih radikala ugljenika tipa metil, etil i terc-butil su vrlo reaktivni. Cak i ako
nisu u kontaktu sa drugim supstancama, reaguju medusobno dimerizujuéi se ili se
disproporcionisuéi :
CH;CH,+ + CH3CHys —— CH3CH,CH,CHj3
CH;CH,+ + CH3CHy» ——> CH3CH3 + CH, —CH,

Stabilnost radikala zavisi od moguénosti stabilizacije hiperkonjugacijom i rezonancijom
(Poglavlje 3.1. i 3.7.1.). Stabilnost raste u nizu: metl, etil, izopropil i ferc-butil (Sheme 3.32.-
3.34.). Benzil i alil radikal su vrlo stabilni jer postoji delokalizacija (Sheme 3.1.a. 1 3. 46.).

.

: éHz /CH2 /CH2 | . /CH2| H,

Shema 3.46. Rezonancione strukture benzil radikala

Trifenilmetil radikal je u vrlo razbalazenim rastvorima stabilan, analogno stabilnosti katjona,
dok u koncentrovanim podleze reakciji dimerizacije. Reakcija je reverzibilna jer u nastalom
dimeru postoji veliki sterni napon zbog voluminoznosti fenil grupa. Koncentracija trifenilmetil
radikala, na sobnoj temperaturi, u benzenu, je oko 2%.

(CeHs)sC A~
2ACHCr == X__)=C(Catlon

N,N-difenilpikrilhidrazil je toliko stabilan da je komercijalni proizvod.

" Reakcija u kojoj reaguju dva ista molekula daju¢i jedan proizvod (nema izdvajanja manjih molekula).
" Reakcija u kojoj, jedan od dva molekula reagujuée vrste, prelazi u vise oksidaciono stanje, a drugi u nize.
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NO,
(CeHs)N—N — i(:)}No2
NO;

Shema 3.47. N,N-difenilpikrilhidrazil radikal

Iz Tabele 3.9. se moze zakljuciti da radikale stabilizuju i grupe sa +R i sa —R. Ovaj efekat se
zove “push-pull” ili “captodative” efekat”. Grupe sa -R (cijanidna, keto) imaju LUMO ( ") sa
niskom energijom. Njenim preklapanjem sa p polupopunjenom orbitalom susednog C atoma
radikala, formira se nova MO. Elektron sada ima na raspolaganje dve orbitale, vezivnu i
antivezivnu novoformiranu MO. Elektron popunjava vezivnu, tj., onu koja ima nizu energiju od
p orbitale u kojoj se prvobitno nalazio i to izaziva smanjenje njegove energije, stabilizuje ga.
Kako elektron donorske grupe povecavaju stabilnost radikala?

Tabela 3.9. Disocijacione enrgije C-H veza u nekim organskim jedinjenjima

Veza koja disosuje homoliti¢ki | Disocijaciona energija (kcal/mol)
CH;-H 104
CH;CH,-H 98
(C H;),CH-H 94,5
(CH;);C-H 93
HCC-H 130
CH,=CH-H 103
Ph-H 111
CH,=CHCH,-H 87
Ph CH,-H 89
RCO-H 87
NCCH,-H 86
H;CCOCH,-H 92
C,HsOC(CH;)H-H 92

Etarski kiseonik ima energetski relativno visoko popunjenu p orbitalu u kojoj se nalazi
slobodni elektronski par. Interagujuéi sa polupopunjenom orbitalom radikala formiraju se dve
MO. Tri elektrona ih popunjavaju tako da jedan mora zauzeti antivezivnu novoformiranu MO.
Nespareni elektron se sada nalazi u orbitali koja je na viSem nivou od polazne p, ali su zato
spareni elektroni na nizem energetskom nivou tako da je ukupni efekat stabilizujuéi. Vecina
slobodnih radikala ima planarnu strukturu. Elektronegativni elementi vezani za radikalski C
atom favorizuju piramidalnu strukturu (CF;).

3.8.4. Karbeni

Karbeni su kratkozivece neutralne Cestice u kojima ugljenik ima sekstet elektrona, od kojih
Cetiri poticu iz veza sa supstituentima dok su dva nevezivna. Formalno nastaju iz karbanjona
gubitkom hidridnog jona ili iz karbkatjona odlaskom protona:

CHX, 2 8, 22 w0,

CHLX, 22 BHx, 22 10X,

: Push-pull (engleski)-gurati-privlaciti, captodative (engleski)-zahvatati-davati.
*
Sto je visa DE, to je radikal nestabilniji.

72



Delokalizovani r-sistemi

U reakcijama je detektovano singletno i tripletno stanje karbena. Razlika u energiji, izmedu
singletnog i tripletnog stanja metilen karbena je 8-10 kcal/mol.

E
® 00 © ekscitovano singletno stanje

H

@O ®O0

singlet w\%mj en’ prelaz

AVROXO)

triplet

Slika 3.16. Moguce elektronske konfiguracije karbena

Prelaz iz singletnog u tripletno stanje je spor jer je zabranjen. Ako se karben nalazi u
singletnom stanju u trenutku nastajanja (ako se formira u tecnoj fazi) on i reaguje iz tog stanja
jer se brze odvija reakcija od prelaza u tripletno stanje.

Za karben, koji ima singletno stanje, pretpostavlja se da je priblizno sp® hibridizovan, sa
nevezivnim elektronskim parom u sp® hibridnoj orbitali i praznom nehibridizovanom p
orbitalom (Slika 3.17). U reakcijama najpre reaguje kao karbkatjon (prazna p orbitala) a zatim
kao karbanjon.

a. b. c.
Slika 3.17.
Struktura singletnog stanja karbena (C-atom sp?);
b. struktura tripletnog karbena (C-atom je sp* hibridizovan) i
c. struktura tripletnog karbena (C-atom je sp hibridizovan)

U tripletnom stanju (najceSce nastaje u gasnoj fazi) karben reaguje kao biradikal. Pretpostavlja
se da njegova struktura moze odgovarati sp® ili sp hibridizaciji (Slika 3.17.). Ako je sp’
hibridizovan, u dve sp® hibridizovane orbitale nalaze se po jedan elektron paralelnih spinova,
dok su ostale zauzete stvaranjem veze sa supstituentima. Ako je sp hibridizovan, nevezivni
elektroni paralelnih spinova se nalaze u dve nehibridizovane p orbitale, a hibridne sp orbitale su
iskoriS¢ene za veze sa supstituentima.

«
Ako je verovatnoca prelaska elektrona vrlo mala zbog pripadnosti elektronskih stanja razli¢itim tipovima simetrije.
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U drugom i tre¢em poglavlju se mogu na¢i odgovori na pitanje zasto se atomi elemenata
ujedinjuju u molekule i kakva je elektronska gustina u izolovanim molekulima. No, sva ova
razmatranja strukture materije su na nivou projekcije nasih predstava iz makro sveta na mikro
svet atoma i molekula. Vidljive i merljive posledice strukture su fizicke osobine supstanci kao
§to su: agregatno stanje, tacka kljucanja (t.k), tacka topljenja (t.t.), gustina, rastvorljivost,
dipolni momenat itd.. Ove osobine su od praktiénog znacaja pri sintezi i izolovanju novih
jedinjenja. Poglavlje "Medumolekulska dejstva™ daje odgovore na pitanja:

e Kako mozemo predvideti fizicke osobine jedinjenja ako poznajemo njegovu
strukturu?

e Ako odredimo fizicke karakteristike kakvu strukturu o¢ekujemo?

e  Zasto se realni gasovi ponasaju razli¢ito od idealnih?

e Zasto se supstance nalaze u ¢vrstom i te¢nom stanju kada je to praceno smanjenjem
njihove entropije (neuredenosti) iako svi sistemi u prirodi teZze maksimalnoj
neuredenosti?

Vecina supstanci se nalazi u te€nom ili ¢vrstom stanju zato Sto je smanjenje entropije
kompenzovano smanjenim sadrZzajem energije sistema usled medumolekulskih
(intermolekulskih) privla¢nih dejstava tj. van der Valsovih (van der Waals) sila. Ime su dobile
po van der Valsu, nau¢niku koji je 1873. godine pretpostavio njihovo postojanje da bi objasnio
odstupanje ponasanja realnih gasova u odnosu na idealne gasove. U literaturi starijeg datuma,
pod van der Valsovim silama su podrazumevane samo disperzione (Londonove) sile. U
danasnje vreme pojam van der Valsove sile obuhvata, pored pomenutih Londonovih sila i
medusobno privlacenje izmedu dipola, indukovanih dipola i jona.

Od cega zavise ove sile?

Od polarnosti (Poglavlje 2.5.) i polarizabilnosti veza u molekulima, naelektrisanim
molekulskim vrstama i atomima.

Polarizabilnost je osobina elektronskog oblaka jedne atomske ili molekulske vrste da uskladi
(korelise) svoje kretanje sa kretanjem elektronskih oblaka atomskih ili molekulskih vrsta koje se
nalaze u njenoj blizini.

Kakvi tipovi van der Valsovih dejstava postoje?

U distim supstancama to su: jon-jon; dipol-dipol i Londonove (disperzione) sile. Ove
interakcije uticu na t.t., t.k., indeks prelamanja i rastvorljivost.

U rastvorima postoje interakcije: jon-jon; jon-dipol; dipol-dipol; jon-indukovani dipol;
dipol-indukovani dipol i Londonove sile. Priroda svih ovih dejstava je elektrostaticka. Ova
dejstava u rastvoru uti¢u na brzinu reakcije.

4.1. Londonove (disperzione) sile

Londonove sile (V4isp.) su posledica polarizabilnosti (a) elektronskih oblaka. Njihov intenzitet je
proporcionalan kvadratu polarizabilnosti, a obrnuto proporcionalan Sestom stepenu
medumolekulskog rastojanja (d).

Vdisp~ 0 - 2/d6

Ove sile su od najopstijeg znacaja jer se javljaju u svakom tipu atoma i molekula. Uti¢u na
karakteristike tecnih supstanci (tacka kljucanja, gustina, viskoznost itd.) dok je njihov znacaj u
¢vrstom i gasovitom stanju manji. Ove sile su odgovorne za razliku u energiji izmedu pojedinih
konformacionih oblika molekula.

Ako pretpostavimo da je energija sistema, koji se sastoji od dva atoma, na beskonacno velikom
rastojanju jednaka nuli, priblizavanje ta dva atoma uslovljava smanjenje energije sistema, koja
dostize svoj minimum na odredenom rastojanju. To rastojanje medu atomima (d) jednako je
dvostrukoj vrednosti van der Valsovih polupreénika atoma. Van der Valsov poluprecnik
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definiSe uticajnu sferu, voluminoznost atoma ili grupe i jednak je rastojanju od jezgra prema
spoljasnjoj okolini na kome prestaje privlacno dejstvo prema drugom atomu ili molekulu. Na
tom rastojanju su elektronski oblaci atoma uskladili, korelisali svoje kretanje, tako da su
privlacne sile medu jezgrom jednog i elektronima drugog atoma vece od odbojnih sila nukleus-
nukleus i elektroni-elektroni. Drugim recima, formirala su se dva privremena dipola sa malim
dipolnim momentom pri ¢emu je pozitivan kraj jednoga orijentisan prema negativnom kraju

drugoga (Slika 4.1.).

& & & &
Slika 4.1. Uskladivanje kretanja elektronskih oblaka susednih atoma helijuma

Dalje priblizavanje atoma naglo podiZe energiju sistema, jer dolazi do penetriranja elektronskih
oblaka atoma, Sto uslovljava jako elektrostaticko odbijanje. Za atome, kao §to su plemeniti
gasovi i za nepolarne molekule, kao $to su ugljovodonici, jedina intermolekulska dejstva su
Londonove sile. Iako su ova dejstva slaba, ona omoguéavaju prevodenje takvih nepolarnih
supstanci u tecno i ¢vrsto stanje. Londonove sile su aditivnog karaktera, rastu sa povecanjem
dodirne povrsine medu molekulima koja je utoliko vec¢a ukoliko molekul ima ve¢u molekulsku
masu i manje razgranat ugljenikov niz.

a. b.
Slika 4.2. Sematski predstavljanje dodirnih povriina elektronskih oblaka dva molekula
a. n-pentana i b. neopentana

Kao $to se vidi sa Slike 4.2., sa stepenom racvanja smanjuje se dodirna povrSina medu
molekulima, usled ¢ega ugljovodonici normalnog niza imaju vise t.k. od ugljovodonika
racvastog niza (Tabela 4.1).

Tabela 4.1. Tacke kljucanja i topljenja nekih ugljovodonika

Alkan tk. t.t. Ciklo- tk. | tt. Alken tk. t.t. Alkin tk. | tt
(C) | (C) | alkan ‘o) | (o ‘o) | o ‘o) | o
metan -162 -182
etan -88 -172 eten - -169 etin =75 | -82
102
propan -42 -187 ciklo- propen -48 -185 propin | -23 -102
propan -33 -128
butan 0 -138 ciklo- -12 -50 1-buten -6 -185 1-butin | 9 -122
butan
izobutan -12 -159 izo-buten -7 -141 2-butin | 27 -24
cis-2-buten 4 -139
trans-2-
buten 1 -106
n-pentan 36 -130 ciklo- 49 -94 1-penten 30 -165 1-
pentan pentin 40 -98
izopentan | 28 -160 cis-2-penten 37 -151 2-
pentin 55 -101
neopentan | 9,5 -17 trans-2-
penten 36 -136

Tacke kljucanja jedinjenja sa ve¢im brojem viSegubih veza su vise od zasicenih jedinjenja sa
istim brojem C-atoma zbog veée polarizabilnosti w-elektronskog oblaka. Usamljeni, nevezivni
elektronski parovi su polarizabilniji od o-vezivnih elektrona. Sto je atom veéi to je veca
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polarizabilnost njegovih elektrona jer ih ima viSe i1 udaljeniji su od nukleusa. Ove opste
zakonitosti imaju izuzetke (odnos t.k. alkana i alkena) kao §to se moze videti iz Tabele 4.1.
Londonove sile uti¢u, takode, na ta¢ku topljenja supstanci. Teze je predvideti tacku topljenja
supstanci nego tacku klju¢anja samo na osnovu Londonovih sila jer, pakovanje kristalne resetke
u velikoj meri zavisi od simetri¢nosti molekula. Simetricni molekuli imaju vise t.t. od ostalih
izomera zbog pogodnosti pakovanja i manjeg dobitka u neuredenosti prilikom prelaska u tecno
stanje.

Tacke kljucanja cis” izomera su vise od odgovarajuéih trans” izomera zbog veéih dipolnih
momenta.

A b N A
C—=C C=—=C
b X Na b X N
u=0 fu=0

Shema 4.1. Dipolni moment cis izomera je jednak nuli a trans izomera razli¢it od nule ako
imaju parove istih supstituenata

Ako svetlost prolazi kroz tecnost njeno elektri¢no polje interaguje sa molekulima, indukujuci u
njima dipole na racun svoje brzine. Odnos brzine prostiranja svetlosti kroz vakuum i kroz
supstancu zove se indeks prelamanja (n), karakteristi¢na je konstanta za Cistu supstancu, moze
da se koristi za proveru Cistoce i kao mera polarizabilnosti molekula.

4.2. Dipol-dipol interakcije

Dipol-dipol interakcije se manifestuju medusobnim privlacenjem pozitivnog kraja jednog
polarnog molekula i negativnog kraja drugog polarnog molekula.

5 & & &
Slika 4.3. Orijentacija dva molekula AB sa polarnom kovalentnom vezom
Intenzitet delovanja (Vp.p) je proporcionalan ¢etvrtom stepenu dipolnog momenta, a obrnuto
proporcionalan Sestom stepenu rastojanja (d) izmedu dipola i temperaturi (t).
VD—D o0 - U 4/d6t
Termicko kretanje molekula se suprostavlja tendenciji da se dipoli urede, pa su supstance u

te¢nom stanju samo delimi¢no uredene. T.t. i t.k polarnih supstanci su viSe u odnosu na t.t. i t.k.
nepolarnih jedinjenja slicne molekulske mase, jer se permanentni dipoli jace privlace od

indukovanih.
/ \ D
Br Br

B Br

Slika 4.4. Orijentacija molekula p-dibrombenzena u teCnom stanju

Tacke kljuCanja izomernih dibrombenzena su bliske, iako p-dibrombenzen nema dipolni
momenat. Uzrok je postojanje polarnih veza u molekulu. Pozitivan kraj polarne veze jednog
molekula se orijentiSe ka negativnom kraju polarne veze drugog molekula (Slika4.4.).

Cis isomer je onaj stereoizomer kod koga se iste grupe nalaze sa iste strane dvogube veze ili prstena.
Trans isomer je onaj stereoizomer kod koga se iste grupe nalaze sa suprotnih strana dvogube veze ili prstena
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Tacka topljenja p-dibrombenzena je znatno visa od o- i m-derivata. Simetricnost molekula p-
derivata omogucava bolje pakovanje molekula u kristalnoj resetki.

Tabela 4.2. Tacke kljucanja i topljenja nekih organskih molekula

Jedinjenje Mr" nM [tk (‘0 t.t. "C)
n-butan 58 0 0,6 -135
etilhlorid 64,5 2,0 12,2 -138,7
aceton 58 29 56,5 -95
propionitril 55 4,0 97 -92
nitrometan 61 3,5 101 -29
o-dibrombenzen 236 2,1 221 2
m-dibrombenzen 236 1,5 217 -7
p-dibrombenzen 236 0 219 87

4.3. Jon-jon interakcije

U kristalnoj recetki jedinjenja sa jonskom vezom postoje jake Kulonove sile medu jonima
(energija veze Na'CI je 98 kcal/mol ). Da bi kristale preveli u teéno stanje potrebna je velika
koli¢ina energije (toplote). T.t. NaCl je 801°C, a tk. 1413°C. Intenzitet ovih sila opada sa
kvadratom rastojanja. U organskoj hemiji retka su jedinjenja sa jonskom vezom.

4.4. Medumolekulske sile u rastvoru

Vecina organskih reakcija se odvija u rastvoru. Intermolekulske privla¢ne sile koje postoje
medu molekulima c¢istih supstanci prilikom rastvaranja treba savladati. Odakle energija za taj
proces?

Supstanca ¢e se rastvoriti samo ako ukupna energija koja se dobija zbog privlacnih sila izmedu
molekula rastvaraca i rastvorene supstance bude veca od sume energija privlacnih sila medu
posebno molekulima Ciste supstance i posebno samog rastvaraca.

Supstance sa jonskom vezom se rastvaraju samo u jako polarnim rastvaraima sa velikom
dielektricnom konstantom.

Zasto?

Dolazi do privlacenja pozitivnog jona i negativnog kraja polarnog molekula rastvaraca kao i
negativnog jona i pozitivnog kraja polarnog molekula rastvaraca.

o o
" 'V

Slika 4.6. a. Pozitivan jon okruzen molekulima polarnog rastvaraca i b. negativan jon okruzen
molekulima polarnog rastvaraca

Jon-dipol privlacne sile su slabije od jon-jon dejstava, ali ih ima vise, tako da su ukupno
dovoljno jake da mogu savladati medujonske sile u kristalu.
Vipoo - ep/d” , gde je e- $arza jona, a p-dipolni momenat rastvarada

* Relativna molekulska masa.
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Pojava okruzivanja cCestica (jona, molekula) rastvorene supstance molekulima bilo kog
rastvarata zove se solvatacija, a ako se radi o vodi kao rastvaradu, onda je to hidratacija.
Visoka dielektricna konstanta (izolatorska sposobnost) smanjuje privlacenje solvatisanih
suprotno naelektrisanih jona. Empirijski princip, sli¢no se rastvara u slicnom, je posledica
delovanja intermolekulskih dejstava rastvarada i rastvorene supstance. Polarne supstance se
rastvaraju u polarnim rastvaracima, jer se dipol-dipol interakcije u rastvorenoj supstanci i
rastvaracu zamenjuju njihovim medusobnim dipol-dipol interakcijama. Nepolarne supstance se
ne rastvaraju u polarnim rastvaracima, jer bi jake dipol-dipol interakcije rastvaraca bile
zamenjene slabijim dipol-indukovani dipol interakcijama. Sta to znaéi indukovani (izazvani)
dipol i $ta je uzrok njegovoj pojavi?

J

nepolarni polarni indukovani ~ stalni
molekul molekul dipol dipol
a.

Slika 4.7. a. Nepolarni i polarni molekul na velikom rastojanju i
b. na malom rastojanju polarni molekul indukuje dipol u nepolarnom molekulu

Indukovani dipol je izazvan spoljasnjim elektricnim poljem koje moZze poticati od: jona,
permanentnog dipola ili privremenog dipola (polarizabilnost).

Jagine intermolekulskih dejstava opadaju u nizu: jon-jon (energija jonske veze Na'Cl™ je 98
kcal/mol); jon-dipol; dipol-dipol (izmedu molekula HCI u te¢nom stanju jacina dipol-dipol
privlacenja je 3,8 kcal/mol); jon-indukovani dipol; dipol-indukovani dipol (energija privlacenja
izmedu dipola hlorovodonika i indukovanog dipola argona je oko 0,24 kcal/mol) i Londonove
sile (energija privlacenja indukovanih dipola helijuma je oko 0,02 kcal/mol).

4.5. Vodonicna veza

Ako je vodonikov atom vezan za elektronegativni atom (E) kao $to su F, O ili N, zbog razlike u
elektronegativnosti, elektronski par veze je jako pomeren ka elektronegativnom atomu i
vodonikov atom predstavlja pozitivan kraj dipola (jezgro sa malom gustinom elektrona). Ako se
vodonik iz takve polarne veze nade u blizini atoma izrazene elektronegativnosti (B), sa
slobodnim elektronskim parom i male zapremine, dolazi do medusobnog privlacenja koje je
jace od obi¢nog dipol-dipol privlacenja. Ova vrsta intermolekulske interakcije se zove
vodoni¢na veza. 5 5 &

R—B----meeev H—E

Belezi se isprekidanom linijom i ponekad se naziva vodoni¢énim mostom. Energija vodoni¢ne
veze je oko 5 kcal/mol, §to je mnogo manje od energija proste veze (50-100 kcal/mol) ali
znatno viSe od energije Londonovih dejstava (0,05-0,5 kcal/mol za plemenite gasove).
Vodoni¢na veza u ¢vrstom KHF), je izuzetak i ima energiju od 27 kcal/mol. Uzrok je moguénost
delokalizacije (dve jednake rezonancione strukrure, Shema 4.1.)

OF -----H —F F H-----F©

Shema 4.1. Rezonancione strukture HF," jona

U samoj fluorovodoni¢noj kiselini, ja¢ina vodoni¢ne veze je oko 7 kcal/mol.

Zasto samo negativni kraj dipola koga ¢ine fluor, kiseonik i azot mogu mogu graditi vodonicnu
vezu? Od Cega zavisi jacina vodoni¢ne veze?

Jacina vodonicne veze zavisi od:

. .
Solvens-rastvarac.
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a. veli¢ine pozitivne $arze na vodoniku, koja je utoliko veca §to je elektronegativniji atom E za
koji je vodonik vezan,

b. od efikasnosti negativne $arZe na atomu B sa kojim se gradi vodoni¢na veza. Sara na atomu
B je efikasna ako je usmerena u jednom pravcu, a to je slucaj sa neveznim elektronskim
parovima i

c. od rastojanja izmedu vodonika i atoma sa kojim se uspostavlja vodoni¢na veza. Veza je
utoliko jaca ukoliko je atomska zapremina tog atoma manja.

Jadina vodoni¢ne veze opada u nizu: F>O>N>>CI>S>C.

Azot i hlor imaju istu elektronegativnost (Tabela 2.3.), ali zbog veée zapremine svog atoma,

hlor gradi visestruko slabiju vodoni¢nu vezu od azota.

Tabela 4.3. Energija pojedinih tipova vodoni¢nih veza

Tip vodoni¢ne veze | Energija (kcal/mol)
F—H----—-F 7
4 6-8
—O0—H---0{__
| 7
—O—H----N—
TSN—H - F— 5
2-4
“>N—H ----- 0 /
- N
| 2-4
“>=N—H ----- N —

Ukoliko je pravac formiranja veze linearan, veza je jaca od one ¢iji je pravac formiranja pod
uglom. Vodoni¢ne veze grade karboksilne kiseline, alkoholi, amidi i amini, posebno i
medusobno.

Shema 4.2. Vodoni¢na veza u dimeru karboksilnih kiselina

U vedini organskih jedinjenja veza C-H je nedovoljno polarna da bi gradila vodoni¢nu vezu.
Medutim, postoje jedinjenja, kao $to su hloroform, trifluorometan, acetaldehid itd. u kojima je
zbog negativnog induktivnog i negativnog rezonancionog efekta supstituenata, veza C-H
dovoljno polarizovana za formiranje slabe vodoni¢ne veze.

Sta su posledice formiranja H-veze?

Vodoni¢na veza utiGe na tk., tt., (Tabela 4.4.), rastvorljivost i konformacione oblike"".
Vodonic¢na veza prisiljava atome istog ili razlicitih jedinjenja da se priblize na rastojanje manje
od sume njihovih van der Valsovih polupre¢nika.

B S . . S o .
U rastvorima i tecnom stanju, vodoni¢na veza se vrlo brzo formira i kida. Vreme zivota vodoni¢ne veze u vodenom
rastvoru amonijaka je 2x107s.

- . . i
Dvostruka spirala DNA je povezana vodoni¢nim vezama.
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U nizu propan, dimetiletar i etanol tacka kljuanja raste shodno porastu intenziteta
intermolekulskih dejstava. U propanu deluju samo Londonove sile, u etru dipol-dipol
interakcije, a u etanolu vodoni¢ne veze. Sumporovi analozi kiseoni¢nih jedinjenja (parovi voda-
vodoniksulfid i metanol-metantiol), kod kojih je moguce gradenje vodoni¢nih veza, imaju
znatno nize tacke kjluc¢anja. Kod analoga kod kojih nije moguce gradenje vodoni¢ne veze (par
dimetiletar-dimetilsulfid) tacke klju¢anja sumporovih jedinjenja su viSe. Bez asocijacije
vodoni¢nim vezama tk. vode bi bila oko -80°C. U kristalima leda, takode, postoji vodoniéna
veza Cija energija iznosi 6,1 kcal/mol. Duzina kovalentne veze O-H, u kristalima leda, je 97 pm
a vodonic¢ne 179 pm.

Tabela 4.4. Tacke klju¢anja nekih organskih jedinjenja

Jedinjenje Mr t.k. 'C)
propan 44 -45
dimetiletar 46 -25
etanol 46 78
voda 18 100
vodoniksulfid 34 -62
metanol 32 66
metantiol 48 6
dimetilsulfid 62 38
2,3-pentandiol 104 188
1,5-pentandiol 104 238

Tacke kljucanja polozajnih izomera, 2,3- pentandlola i 1,5-pentandiola, se razlikuju za 50°.
Razlog je intramolekulska vodoni¢na veza , jer raspored hidroksilnih grupa omogucava
gradenje petoclanog prstena sa vodoni¢nim mostom.

HOCHy(CH;CH,0H

HOCH,(CH,);CH5— O\""*H —0—CH,CH,CH,CH,CH——0
H

Shema 4.4. Molekuli 1,5-pentandiola grade intermolekulsku vodoni¢nu vezu

CH;3CH, CH;
NCH—CH/
/
O

T T~
\H__—— H

Shema 4.5. Molekuli 2,3-pentandiola grade intramolekulsku vodoni¢nu vezu

Intramolekulsku vodoni¢nu vezu grade molekuli koji imaju funkcionalne grupe u takvom
polozaju da mogu da grade petoclani ili SestoClani prsten preko vodoni¢nog mosta. Proces
nastajanja prstenova preko vodonika ili metala naziva se helatizacija™. Primeri takvih
jedinjenja su prikazani na Shemama 4.6., 4.7.14.8.

Prisustvo vodoniéne veze se moze detektovati: difrakcijom x-zraka, "H NMR spektroskopijom,
merenjem dipolnog momenta i IR spektroskopijom. U IR spektrima, slobodna hidroksilna
grupa alkohola i fenola ima otru traku u oblasti 3650-3600 cm™. Hidroksilna grupa alkohola i
fenola koja ucestvuje u stvaranju vodoniéne veze ima Siroku traku u oblasti 3700-3000 cm™.
Amino grupa primarnih i sekundarnih amina i amida se ponasa na sli¢an nacin.

Vodomcna veza unutar istog molekula.
Chele (greki) — kljesta morskog raka.
" Spektri nastaju apsorpcijom infracrvenog zratenja (800 nm-1 mm).
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¥:CHO, COR. COOH, NO,, C=NR, N=Nar "o cHy” NH;
7: OH, NHR R
a b c. d

Shema 4.6 a. Ortosupstituisani derivati benzena kod kojih je moguca intramolekulska
vodoni¢na veza; intramolekulska vodoni¢na veze kod: b.o-nitrofenola; c. o-(1-aminometil)-
fenola i d. o-aminofenola

CH CH;
ZNC— \
CH,C s CH;—C CH—CH,
0
0 0 _NH,
AN H- ~ B
a. b.

Shema 4.7. Intramolekulska vodoni¢na veza kod:
a.enolnog oblika acetilacetona (B-keto jedinjenje) i
b. 3-amino-2-metil-2-butanola (vicinalno aminohidroksi jedinjenje)

Jadina intramolekulske vodoni¢ne veze opada u nizu: SestoClani prsten sa dve dvogube veze
(orto disupstituisani derivati benzena, Shema 4.6. i 4.7.a.), SestoClani prsten sa jednom
dvogubom vezom (Shema 4.7.c.), SestoClani sa prostim vezama, peto¢lani sa jednom
dvostrukom vezom i peto¢lani sa prostim vezama (4.7.b.). Gradenje vecih prstenova je
energetski nepovoljno, jer je stabilizacija zbog vodoni¢nog vezivanja nedovoljna da pokrije
povecanje energije usled smanjenja entropije (sistem ima manju slobodu kretanja usled
ciklizacije).

Posledice postojanja intramolekulske vodoni¢ne veze u jedinjenjima su nize tk. i t.t., slabija
rastvorljivost u vodi, hemijska inertnost, u IR spektrima se razblazivanjem ne menja talasni
broj.

Voda je izvanredan rastvara¢ jer ima polarne molekule, veliku dielektricnu konstantu i
sposobnost gradenja vodoni¢ne veze. Bas zbog vodoni¢ne veze, jako dobro stabilizuje anjone
(nukleofili 1 baze) Sto smanjuje njihovu reaktivnost, pa se za reakcije u kojima je potrebna dobra
nukleofilnost” koriste srednje polarni aprotiéni rastvaraéi (nemaju N-H ili O-H veze), kao §to su
dimetilsulfoksid (CH3;SOCH;) i dimetilformamid (HCON(CHs),).

4.6. Uticaj rastvaraca na brzinu hemijskih reakcija

Vecina organskih reakcija se odvija u pogodnom medijumu, rastvaracu. Promenom rastvaraca
mozemo promeniti brzinu, a kod nekih reakcija, i dominantan mehanizam reakcije. U toku
reakcije dolazi do stvaranja, razaranja ili rasprSivanja naelektrisanja na supstratu, intermedijeru,
prelaznom stanju i proizvodima reakcije.

Dielektricna konstanta rastvaraca pokazuje koliko je manje medusobno privlacenje
naelektrisanih &estica u njemu od njihovog privladenja u vakuumu. Sto je polarnost rastvarada
veéa to je stabilizacija naelektrisanih i polarnijih Cestica veca usled ja¢ih intermolekulskih
dejstava. Polarniji rastvara¢ ubrzava reakciju u smeru stvaranja Cestica vece polarnosti. Za
reakciju: R—L " + L, povecanje jonizacione sposobnosti rastvarada pomera

R
ravnotezu u smeru stvaranja naelektrisanih Cestica.

Zareakciju: Nu™ + R—L R—Nu + L' | poveéanje jonizacione sposobnosti
rastvaraca izaziva malo smanjenje brzine gradenja proizvoda R-Nu, jer u prelaznom stanju
dolazi do rasprsivanja naelektrisanja.

" Nukleofilnost je afinitet prema pozitivno naelektrisanom atomu supstrata.
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Zareakciju: Nu + R—L R—Nu'+ L', poveéanje jonizacione sposobnosti
rastvaraca jako ubrzava reakciju nastajanja naelektrisanih proizvoda.

Zareakciju: Nu~ + R—L* R—Nu + L, povecanje jonizacione sposobnosti
rastvaraca jako usporava reakciju nastajanja neutralnih proizvoda iz naelektrisanih reaktanata.

4.7. Organski molekulski kompleksi

Organski molekulski kompleksi nastaju vezivanjem hemijskih vrsta (molekula, atoma i jona)
u adiciona jedinjenja iz kojih se polazne komponente mogu lako regenerisati. Nastale veze ne
pripadaju klasi¢nim tipovima hemijskih veza i medumolekulskih dejstava. Energija prostih
hemijskih veza je u opsegu od 50 do 100 kcal/mol, medumolekulskih dejstava od nekoliko
desetih delova do nekoliko kcal/mol, vodoni¢ne veze oko 5 kcal/mol, a u organskim
molekulskim kompleksima od jedne do 5 kcal/mol. Ve¢inu organskih molekulskih kompleksa
mozemo svrstati u jednu od grupa:

1.m-kompleksi

2.0-kompleksi,

3. metaloceni i

4. inkluziona jedinjenja

4.7.1. n-Kompleksi

Dostupnost elektrona u mt-molekulskim orbitalama elektron-deficitarnim reagensima dovodi do
formiranja velikog broja koordinacionih jedinjenja koja se nazivaju n-kompleksima ili “charge-
transfer” kompleksima. Nezasi¢ena jedinjenja, donatori m-elektrona, su alifati¢ni alkeni, benzen
i derivati benzena supstituisani grupama sa +I i/ili +R efektom. Akceptorske komponente,
mogu biti atomi ili joni metala i neutralni molekuli.

4.7.1.a. n-Kompleksi metalnih jona i neutralnih molekula”

AgClO4, nego u Cistoj vodi. Pretpostavlja se da je ova pojava posledica stvaranja n-kompleksa.
Povezanost komponenti u kompleksu se objasnjava delimi¢no medumolekulskim interakcijama
tipa jon-indukovani dipol (Shema. 4.9.a.) kao i molekulskom vezom formiranom preklapanjem
jednog dela T MO sa praznom orbitalom metalnog jona (Shema 4.9.b. i Slika 4.8.). Po teoriji
valentne veze, ovo preklapanje je predstavljeno rezonancionim strukturama (Shema 4.9.), a po
MO teoriji, deformacijom 7 elektronskog oblaka (Slika 4.8.).

®
(CH3),C =CH, ~— Ecm)zc:cﬂ — |iCH3)QC$CH2:|@ i (CH3),C==CH,

o e T
Ag A ) @

g Ag Al
a b c. d. £

Shema 4.9. Veze u kompleksu izobuten-Ag" po VB metodi

Struktura w-kompleksa se ne moze opisati klasi¢nim strukturnim formulama. Predstavlja se
rezonancionim hibridom (Shema 4.9.c. i 4.9.d.) u kome isprekidana linija ili strelica oznacava
koordinativnu vezu).

* Pored gradenja kompleksa sa  donorskim komponentama, metalni joni grade komplekse i sa “crown”etrima (etrima u
obliku venca) gde je donorska komponenta etarski kiseonik. Zavisno od veli¢ine prstena, u unutranjost se smestaju
joni razli¢itih veli¢ina, pa se “crown” etri mogu koristiti za razdvajanje metalnih jona.
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Slika 4.8. Veze u kompleksu izobuten-Ag" po MO metodi

Benzen, takode, gradi kompleks sa jonom srebra (Shema 4.10.)

@ (€]

@ AL — Ag = Ag

Shema 4.10. Veze u kompleksu bezen-Ag' po VB metodi

Cinjenica da nezasi¢ena jedinjenja grade komplekse sa jonom srebra, se koristi u praksi, da se
ova jedinjenja odvoje od zasi¢enih. SmeSa zasi¢enih i nezasi¢enih jedinjenja u nepolarnom
organskom rastvaracu se mesa u levku za odvajanje sa vodeno-alkoholnim rastvorom srebro(I)-
nitrata. m-kompleksi srebra i nezasi¢enog jedinjenja ¢e biti u vodenoalkoholnom rastvoru s
obzirom na polarnost nagradenog kompleksa, a zasi¢ena jedinjenja ostaju u nepolarnom
organskom rastvaracu.

4.7.1.b. n- Kompleksi izmedu neutralnih komponenti

Molekulski kompleksi u kojima su obe komponente neutralni molekuli mogu se predstaviti
rezonancionim hibridom (Shema 4.11.).

5
A+ D ‘—I}a.D HET%:IE A-o=b 1]1A<d—D

Shema 4.11. Molekulski kompleks izmedu donatorske (D) i akceptorske (A) komponente

U strukturi a. (Shema 4.11.) zastupljena je interakcija indukovani dipol-indukovani dipol. U
strukturi b. (Shema 4.11.) zastupljena je koordinativna molekulska veza. Strukturu kompleksa
predstavljamo kao rezonancioni hibrid (Shema 4.11. c. i d.). Primeri ovakvog tipa kompleksa
prikazani su na shemama 4.11. —4.14..

] st

@ Iz -— I? pr— 1267

Shema 4.12. Molekulski kompleks benzena i joda (osa prolazi kroz oba atoma joda, centar
benzena i normalna je na ravan prstena)

lin,,,, i 5t
- l N 5
5 + E —/—= E
H
|,
“a b.

Shema 4.13. a. m-kompleks alkena i hlorovodonika kao prva faza adicije i b. T-kompleks
benzena i neutralnog elektrofila (E) kao prva faza elektrofilne aromati¢ne supstitucije
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Yy z Y 7 Y 7z

--0-6-€

Shema 4.14. n-kompleks izmedu supstituisanih benzena (Y ima +R i/ili +I; Z ima —I i/ili —R)

Ako m-kompleks nastaje izmedu derivata benzena, donatorske komponente su benzenovi
derivati supstituisani grupama sa +R i/ili +I, a akceptorske komponente su derivati benzena
osiromaseni elektronima (supstituenti sa —I i/ili —R). Hinoni mogu biti, takode, akceptorske
komponente, kao i jedinjenja koja sadrze dvogubu vezu u konjugaciji sa nezasi¢enim grupama
koje imaju —I i/ili —R kao $to su anhidridi maleinske i fumarne kiseline.

OH o
|

S
fenohinon hinhidron
Shema 4.15. Molekulski kompleksi hinona sa fenolom i hidrohinonom

Fenohinon je obojen crveno, dok su polazne komponente, fenol i p-benzohinon bezbojne.
Hinhidron je obojen zeleno, a p-benzohinon i hidrohinon su bezbojni. Vodonicne veze u
hinhidronu nisu presudne za njegovu stabilnost, jer se stabilnost kompleksa neznatno menja ako
umesto hidrohinona u gradenju kompleksa, kao donatorska komponenta ucestvuje p-dimetoksi
benzen. Takode, nije primeéena izmena vodonika deuterijumom, ako se kao donatorska
komponenta koristi deuterisani hidrohinon. Posle razaranja kompleksa rastvaranjem kristala,
nema deuterijuma u hinonu. Ovi eksperimentalni podaci govore o znacaju i jacini veze koja
postoji u m-kompleksima. Ova veza se ne uspostavlja izmedu odredenih atoma u molekulima
akceptora i donatora, ve¢ izmedu odgovarajuc¢ih molekulskih orbitala donatorske i akceptorske
komponente. Ako je jedna od komponenti opticki aktivna, m-kompleksi se mogu koristiti za
razdvajanje racemske modifikacije” druge komponente.

4.7.2. o-kompleksi

Rastvor deuterohalogenovodonika i benzena je bezbojan ili bledo Zuto obojen i ne provodi
struju. Pretpostavlja se da u takvom rastvoru postoji m-kompleks (Shema 4.16.a.). Ako se u
takav rastvor doda aluminijum(III)-halogenid, rastvor se intenzivnije oboji i provodi elektricnu
struju. Ovakve osobine rastvora su posledica stvaranja soli nazvanih e6-kompleksima (Shema
4.17.b.). Soli ovog tipa, AtHD AIX,’, egzistiraju u nevodenim rastvorima velike dielektri¢ne
konstante, i mogu se izolovati na niskim temperaturama (od —15°C do -80°C). Katjon je
stabilizovan delokalizacijom pozitivne Sarze. Dodavanjem vode, nastali kompleks se razlaze na
polazne komponente, pri ¢emu regenerisani aromaticni ugljovodonik sadrzi i deuterijum, $to
ukazuje na stvaranje obi¢ne kovalentne veze izmedu C-atoma i deuterijuma u 6-kompleksu. Do
izmene izotopa ne dolazi pri regeneraciji komponenti m-kompleksa.

"Racemska modifikacija je smesa jednakih koli¢ina dva enantiomera. Enantiomeri su stereoizomeri &ije se strukture
odnose kao predmet i lik u ogledalu.
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O

a. b. c. d.
Shema 4.16. Reakcione faze elektrofilne aromati¢ne supstitucije: b. m-kompleks; c. o-kompleks
i d. proizvod supstitucije

Stabilnost 6 kompleksa odreduje mesto ulaska sledeceg supstituenta pri elektrofilnoj supstituciji
supstituisanog aromati¢nog supstrata (Poglavlje 3.6.).
Uporedujuci osobine 6- i 7-kompleksa moze se primetiti da:

a. kod o- kompleksa se vrsi izotopna izmena (Shema 4.17.) §to znaci da je akceptorska
komponeneta vezana za odredeni C-atom za razliku od m-kompleksa u kome postoji
preklapanje molekulskih orbitala donatora i akceptora,

b. rastvori u kojima su nagradeni ¢ -kompleksi provode struju, a rastvori koji sadrze
samo 7 -kompleks ne provode i

c. rastvori 6-kompleksa su intenzivnije obojeni.

4.7.3. Metaloceni

Neka nezasi¢ena cikli¢na jedinjenja raguju sa metalima, gradec¢i grupu jedinjenja koja se naziva
metalocenima ili sendvi¢ jedinjenjima. Za razliku od prethodno prikazanih kompleksa,
metaloceni ne nastaju jednostavnim meSanjem donatorske i akceptorske komponente, ve¢ u
hemijskom reakcijama. Zajednicko sa ostalim kompleksima je da sadrze delokalizovane veze.

vvvvv

Akceptorske komponente su prelazni metali (d-elementi).

/ / Ry
CCHMgBr + FeChL + CCHMgBr — + MgBr, + MgCh
ferocen

Shema 4.17. Reakcija dobijanja ferocena

Ferocen podleze reakcijama elektrofilne aromati¢éne supstitucije, ima t.t=173°C, tk. 250°C,
rastvara se u organskim rastvaraima, dijamagnetican je i vrlo stabilan, za razliku od
organometalnih jedinjenja koja sadrze lokalizovane veze ugljenik-metal. Duzina C-C veza u
ciklopentadienskom prstenu ferocena je 139 pm. Rastojanje izmedu svakog od C atoma prstena
i gvozda je 203 pm, a izmedu dva prstena 325 pm.

Formalno, moze se smatrati da molekul ferocena nastaje spajanjem jednog atoma gvozda i dva
ciklopentadienilna radikala ili dvovalentnog jona gvozda sa dva ciklopentadienilna anjona.
Poling je 1959. godine pokazao da se struktura ferocena moze prikazati sa 560 rezonancionih
struktura. Po MO teoriji valentni elektroni (ukupno 18) se krecu po molekulskim orbitalama
koje su zajedni¢ke svim atomima u molekulu. Molekulske orbitale ferocena nastaju linearnom
kombinacijom 5 molekulskih orbitala ciklopentadienilnog anjona i valentnih orbitala gvozda.
Sa Sheme 4.17. se vidi, da se izmedu dva paralelna stepenicasto orijentisana ciklopentadienilna
anjona nalazi Fe®'. Uvodenje supstituenata u prsten moze usloviti hiralnost” ferocena. Pored

* Hiralnost je osobina jedinjenja da obrée ravan planarno polarizovane svetlosti usled odsustva refleksionih elemenata
simetrije.
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ciklopentadienilnog anjona i drugi ciklicni konjugovani sistemi mogu ucestvovati u gradenju
metalocena (Shema 4.18.).

a. b.
Shema 4.18. a. ciklobutadienil-gvozde(Il)-trikarbonil i b. dibenzenhrom (0)

Ciklobutadienil-gvozde(Il)-trikarbonil je stabilno jedinjenje za razliku od samog
ciklobutadiena. Dibenzenhrom(0) je termicki stabilan, ali ne podleze reakcijama elektrofilne
aromati¢ne supstitucije. Pored gvozda, i drugi metali mogu graditi metalocene (Ti, Cr, Co, Ni,
Ru, Os itd.).

4.7.4. Inkluziona jedinjenja

Inkluziona jedinjenja nastaju prostornim (fizi¢kim) uklapanjem Cestica gosta u Supljine koje
obrazuju molekuli domadina. Zavisno od tipa Supljine u kristalnoj resetki domacina postoje dva
tipa inkluzionih jedinjenja:
a. kavezasta inkluziona jedinjenja odnosno klatrati u kojima je molekul gosta sa svih
strana okruzen molekulima domacina i
b. kanalska inkluziona jedinjenja kod kojih molekuli domacina obrazuju kanale u
kojima se smestaju molekuli gosta.
Primer klatrata je kristalisanje hidrohinona kao domacina sa molekulima gosta (metanol,
acetonitril, eten) u odnosu 3:1 (Slika 4.9.)

OH OH
Slika 4.9.Tri molekula hidrohinona obrazuju Supljine u koje se smestaju molekuli gosta (G)

Voda, takode, ima sposobnost gradenja klatrata (hidrata) sa mnogim supstancama, u razli¢itim
odnosima (6Cl, x 4H,0, CHCI; x 17H,0).

Kanalska inkluziona jedinjenja karbamida (uree, NH,CONH,) i tiokarbamida (tiouree,
NH,CSNH,) sa jedinjenjima normalnog i ra¢vastog ugljovodoni¢nog niza su od prakti¢nog
znacaja, jer omogucavaju njihovo razdvajanje. Karbamid kristaliSe u obliku tetragonalne
kristalne reSetke. Ukoliko kristaliSe iz rastvora u kome se nalaze molekuli nekog drugog
jedinjenja odgovarajuce veliine, dobija se heksagonalna kristalna resetka u obliku spirale sa
preénikom Supljine od 0,5 nm. Sirina ovih kanala je dovoljna da se u nju smeste molekuli
jedinjenja normalnih nizova sa Sest i viSe C atoma. Tiokarbamid gradi inkluziona jedinjenja sa
jedinjenjima racvastih i cikli¢nih ugljovodoni¢nih nizova, jer je Sirina kanala oko 0,65 nm.
Rastvaranjem u pogodnom rastvaracu regeneriSu se polazne komponente.

Ako Supljinu, u koju se smesta Cestica gosta, ¢ini jedan molekul onda inkluzioni kompleks
egzistira i u rastvoru. Ovakav tip inkluzionih jedinjenja grade ciklodekstrini koji se sastoje od
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Sest do osam jedinica glukoze koje obrazuju plitke Supljine precnika 0,6 do 0,8 nm. Velicina
ovih Supljina je dovoljna da se u nju smesti molekuli joda, hlora, broma, neka alifaticna
jedinjenja i benzenovi derivati sa malim supstituentima.

OH

Shema 4.20. Molekul ciklodekstrina (n=4, a-ciklodekstrin; n=5, -ciklodekstrin i n=6, y-
ciklodekstrin)
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5. Kiselost i baznost organskih jedinjenja

5.1. Pojam Kiseline i baze

Izvorno, kiselinama su smatrane supstance koje poseduju sledece karakteristike:

e  kiseo ukus (re¢ acid je izvedena od latinske reci acidus §to znaci kiseo),

e sposobnost da plavu biljnu boju prevedu u crvenu,

e darastvaraju kredu uz razvijanje gasa i

e da grade soli u reakciji sa baznim jedinjenjima.
Krajem osamnaestog veka, francuski hemicar Lavoazje (Lavoisier), je pretpostavio, da je
kiseonik” ono $to je zajedni¢ko za sve kiseline. Medutim, kasnije je otkrveno da postoje
jedinjenja koja ispunjavaju gore navedene kriterijume, a ne sadrze kiseonik.
Svedski hemidar, Arenijus (Arrhenius) je 1887. godine, definisao kiseline kao supstance &iji
vodeni rastvori sadrze vi§ak vodonikovih jona (H") u odnosu na hidroksilne (OH), a baze kao
supstance ¢iji vodeni rastvori sadrze visak hidroksilnih iona (OH’) u odnosu na vodonikove
jone. Hemicari daju sebi slobodu da koriste simbol H', iako to nije apsolutno ta¢no, jer u
vodenom rastvoru broj nehidratisanih protona je 1 na 10 litara rastvora. Proton u vodenom
rastvoru egzistira kao H;O", HsO,", H,05", HyO," itd.. Arenijusova definicija je bila ogranic¢ena
na vodene rastvore. Brensted (Bronsted) i Lori (Lowry) su 1923. godine, nezavisno jedan od
drugoga, prosirili koncept kiselina i baza, definiSu¢i kiseline kao donore, a baze kao akceptore
protona. aK + B kK + kB

bHX + H0 —— H0® + Xx©
¢.H,0 + CH;0°=—= CH;0H+ OH®

Shema 5.1. Kiselo-bazna ravnoteza
a. opsti oblik (K-kiselina, B-baza, kK-konjugovana kiselina i kB-konjugovana baza),
b. u vodenom rastvoru halogenovodoni¢ne kiseline i
c. u vodenom rastvoru metoksida

Kiselina i baza, koje nastaju jedna iz druge gubitkom ili vezivanjem protona, predstavljaju
konjugovani par kiselina-baza. Na Shemi 5.1., konjugovana baza kiseline HX je X, a
konjugovana kiselina baze H,O je H;O". Proton je kljuéna Cestica i njegova koncentracija
odreduje kiselost rastvora. Analogno elektronskom afinitetu, sposobnost baze da privuce
proton, se definiSe kao protonski afinitet (IT). Protonski afinitet je jednak energiji koja se
oslobodi kada se posmatrana baza spoji sa protonom. Protonski afinitet bi trebalo da je obrnuto
proporcionalan elektronegativnosti centralnog atoma. Atomi visoke elektronegativnosti ¢vrsée
vezuju svoje elektrone, pa je njihova sposobnost da ih podele sa protonom manja.

Tabela™ 5.1. Protonski afinitet (IT, kcal/mol) nemetalnih hidrida

Jedinjenje | TT | Jedinjenje | IT | Jedinjenje | IT | Jedinjenje | TT
CH,4 132 | NH; 204 | H,0O 167 | HF 95
SiH4 155 | PH; 189 | H,S 170 | HCI 135
AsH; 179 | HySe 172 | HBr 141
HI 150

U azotovoj grupi postoji odstupanje od obrnute proporcionalnosti elektronegativnosti i
protonskig afiniteta elementa. Odstupanje je posledica sklonosti fosfora i arsena ka
polimerizaciji u kojoj atomi tih elemenata medusobno dele svoje elektrone. Protonski afinitet

" Od grékih regi: oxus (kiseo) i gennao (proizvodim).
™ N. B. Mili¢, Neorganska kompleksna i klasterna jedinjenja, PMF Kragujevac, Kragujevac, 1998.
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ugljenika u metanu odstupa od navedenog redosleda zbog toga $to ugljenik u metanu nema
slobodnih elektronskih parova.
Za poredenje jacine kiselina tj., njihovog stepena disocijacije, koristimo konstantu aciditeta, Ka,
ili njen negativni dekadni logaritam, pKa.
Ka= [H;0"][X]/ [HX]
pKa=-log Ka
Ako je pKa manje od 1 kiselina je jaka, ako je vec¢a od 4 kiselina je slaba. Vrednosti konstanti
baziciteta i aciditeta u vodenom rastvoru su povezane izrazom: pKa + pKb =14.
Iz ovoga sledi: Konjugovana baza jake kiseline je slaba baza. Konjugovana kiselina jake baze je
slaba kiselina. Voda moze biti kiselina ili baza, zavisno od jedinjenja sa kojim reaguje (Shema
5.1.b. i c.). Brensted-Lorijeva definicija kiselina i baza je opstija od Areniusove, no jo§ uvek
nije mogla objasniti bazno-kisele osobine supstanci koje nemaju proton.
Iste godine, kada su Brensted i Lori definisali pojam kiseline i baze, Luis (Lewis) je uklonio
“kult protona” iz definicije kiselina i baza, postavljajuci opstiju definiciju: Kiselina je akceptor,
a baza donator elektronskog para. Ova definicija pojam kiseline pro§iruje na:
1. pozitivne jone, NO," + CH,= CH, — [CH,= CH, NO,]", i na
2. jedinjenja ¢iji atomi nemju popunjen oktet elektrona,

BF3 + (CH3CH2)20 — (CH3CH2)2O+ BF3-.
Luisove kiseline su vrlo vazni katalizatori u organskim reakcijama. Priblizan redosled kiselosti
najcesce koris¢enih Luisovih kiselina je: BF;>AICl;>FeCl;> SbCl;> ZnCly> HgCl,.
U hemiji kompleksnih jedinjenja metali i ligandi se dele u dve grupe: tvrde i meke kiseline, i
tvrde i meke baze”. U tvrde kiseline spadaju hemijske vrste koje imaju malu voluminoznost,
veliki visak pozitivnog naelektrisanja ili veoma izrazenu polarnost molekula (H', Li", BF; itd.).
U meke kiseline spadaju hemijske vrste koje imaju relativno veliku voluminoznost, malu
koli¢inu pozitivnog naelektrisanja ili malu polarnost molekula (Cu®, Ag’, Pt*", BH; itd.). Tvrde
baze su hemijske vrste sa viskom negativnog naelaktrisanja male polarizabilnosti (F, OH", 0>
itd.) 1 ligandi sa kiseonik ili azot donorskim atomima (NH;, H,O, ROH itd.). Meke baze su
hemijske vrste znacajne polarizabilnosti i ligandi sa elektron donorskim atomima male
elektronegativnosti (H, CN", R,S, RSH itd.). Pri uzajamnom dejstvu tvrdih kiselina i tvrdih
baza nastaju jedinjenja sa jonskom vezom, dok u reakciji mekih kiselina i mekih baza nastaju
jedinjenja sa kovalentnom vezom.

5.2. Kiselost i poloZaj elemenata u periodnom sistemu

U periodi, kiselost veze H-B, raste sa poveé¢anjem elektronegativnosti atoma.

H-CH; (pKa ~48)<H-NH,; (pKa ~33)<H-OH(pKa = 15,7)<HF(pKa=3,14)
Bazicitet konjugovanih baza opada sa leva na desno u periodi: CH;> NH, >OH>F".
Kiselost katjona, u periodi, raste sa leva na desno (NH, <H;0'<H,F") a baznost konjugovanih
baza opada s leva na desno u periodi (NH;>H,O>HF). Kiselost halogenovodoni¢nih kiselina
raste u grupi, uprkos elektronegativnosti elemenata, jer energija veze jako opada zbog veliCine
atoma (duZzina veze u HF je 100 pm a u HI 170 pm): HF (pKa 3)<HCI (pKa —7)<HBr (pKa —
9)<HI (pKa —10). Bazicitet konjugovanih baza opada u grupi: F>CI>Br>T".
Kiselost kiseoni¢nih kiselina hlora raste u nizu: HCIO (pKa 7,5) < HCIO, (pKa 2) < HCIO;
(pKa -1)< HCIO, (pKa-10)"". Uzrok ovakvom redosledu je slabljenje O-H veze zbog povecanja
parcijalne pozitivne $arZze na atomu hlora sa poveéanjem broja vezanih kiseonikovih atoma i
mogucénost stabilizacije nastalog anjona delokalizacijom u kojoj usestvuju prazne d orbitale
hlora.

" Pirsonova (Pearson) podela.

"™ TIzraz “super kiselina“se koristi za jako polarne i kisele, ali slabo nukleofilne, sisteme rastvarada. Koriste se za
stabilizovanje karbkatjona (npr. iz izobutana se dobija terc-butil katjon u rastvoru super kiseline, smese
fluorosumporne i antimon(V)-fluorida).
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5.3. Uticaj strukture na kiselost organskih jedinjenja

Konstanta disocijacije kiseline je mera njene jacine. Vrednosti Ka omogucavaju, ne samo
poredenje kiselosti razli¢itih tipova kiselina, ve¢ i kvantitativnu korelaciju sa relativnim
brzinama niza reakcija [Hametova (Hammett-ova) jednacina]. Zato je od izuzetnog znacaja
predvidanje kiselosti organskih jedinjenja na osnovu njihove strukture. Za kiseline umerene
jacine i rastvorne u vodi relativno je jednostavno odrediti Ka pH-metrom ili titrimetrijski. Na
zalost, veéina organskih molekula nije dovoljno kisela da bi disosovala u vodi, ili je
nerastvorna. Ova Ccinjenica otezava odredivanje vrednosti konstanti disocijacija organskih
molekula. Kiselost slabih organskih kiselina odreduje se u organskim rastvaracima ili
medusobnim reakcijama, pri ¢emu se jacom kiselinom smatra ono jedinjenje koje istisne drugo
iz njegovih soli. Za ve¢inu znacajnih organskih kiselina su odredene konstante disocijacije. U
Tabeli 5.1. date su vrednosti pKa za pojedine grupe organskih jedinjenja.

Tabela 5.1 pKa vrednosti nekih grupa organskih jedinjenja

Grupa jedinjenja pKa
ugljovodonici (R-H) 40-50
amini (RNH-H) ~35
alkoholi (RO-H) 16-18
voda (HO-H) 15,7
tioli (RS-H) ~10
fenoli (ArO-H) 8-10
karboksilne kiseline (RCOO-H) | 3-5

Supstituenti na ugljovodoni¢énom ostatku molekula jako uti¢u na kiselost datih funkcionalnih
grupa usled Cega pojedina jedinjenja mogu imati vrednosti pKa van ovog prikazanog opsega.
Polozaj ravnoteze hemijskih reakcija zavisi od razlike u slobodnoj energiji proizvoda i
reaktanata.

Za reakciju, HB H® + B®

polozaj ravnoteze zavisi od:
1. energije potrebne za disocijaciju (heteroliti¢ko raskidanje) veze B-H i
2. razlike solvatacionih energija nedisosovane kiseline i proizvoda disocijacije.
Dakle, kiselost jedinjenja H B je funkcija njegove i strukture konjugovane baze B".
Naime, kiselina ¢e biti jaca u onoj meri, u kojoj je manja energija B-H veze i stabilnija
konjugovana baza B". Razmotri¢emo kiselost alkohola, fenola i karboksilnih kiselina.
Vrednost pKa za alkohole je oko 16, za fenole oko 10, a za karbonske kiseline oko 5 (Tabela
5.1). Medusobna razlika u kiselosti ovih grupa jedinjenja je oko milion, odnosno sto hiljda puta
(respektivno). Sta je uzrok ovome?
Da bi odgovorili na ovo pitanje razmatracemo strukturu kiseline koja disosuje i strukturu
konjugovane baze.
Alkil grupa, R, u strukturi alkohoela ima pozitivan induktivni efekat. Veza O-H je polarizovana
u onoj meri, kolika je razlika u elektronegativnosti izmedu O 1 H. Alkoksidni jon koji nastaje
disocijacijom alkohola nije stabilizovan rezonancijom.

-H

ROH RO™

T

+H

Shema 5.2 Disocijacija alkohola
Kiselost alkohola je dovoljna da mogu reagovati sa metalnim natrijumom, ali ne i sa vodenim
rastvorom natrijum-hidroksida, jer su slabije kiseline od vode. Iz Tabele 5.1 se vidi da alkoholi
mogu istisnuti ugljovodonike i amine iz njihovih soli. Sto je veéa alkil grupa R, to je kiselost
alkohola u vodenom rastvoru manja. Ranije se pretpostavljalo da je ovakav redosled kiselosti
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posledica rastué¢eg pozitivnog induktivnog efekta alkil grupa (poglavlje 2.6.) koji smanjuje
polarnost O-H veze i destabilizuje nastali anjon. Redosled kiselosti alkohola odreden u
gasovitom stanju je obrnut i opada u nizu: ferc-butil>izopropil>propil>etil>metilalkohol. Ovaj
redosled kiselosti se obja$njava povecanom sposobnos$cu polarizabilnijih voluminoznih alkil
grupa da delokalizuju negativno naelektrisanje analogno delokalizaciji pozitivnog naelektrisanja
kod karbkatjona Zato se redosled kiselosti alkohola u vodenom rastvoru pripisuje smanjenoj
moguénosti solvatacije nastalog anjona jer voluminozne grupe sprecavaju prilaz molekula
rastvaraca.

Kod fenola aril grupa ima negativni induktivni efekat i negativan rezonancioni (Shema 5.4)

efekat $to povecava polarnost O-H veze.
.

PhOH PhO”

+H'
Shema 5.3 Disocijacija fenola
.
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Shema. 5.4 Rezonancione strukture fenola

Fenoksidni jon je viSe stabilizovan rezonancijom (Shema 5.5.) od fenola jer je doprinos
pojedinih rezonancionih struktura veéi nego kod fenola zato §to nema razdvajanja Sarzi.
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Shema 5.5 Rezonancione strukture fenoksidnog anjona

Kiselost fenola je dovoljna da reaguje sa vodenim rastvorom natrijum-hidroksida i gradi
fenokside. Kod karboksilnih kiselina, polarizovanost veze O-H je velika zbog negativnog
induktivnog i rezonancionog efekta karbonilne grupe, koji je ja¢i od —I i -R aril grupe (Tabele
24.13.1).

+

RCOOH RCOO"

Shema 5.6 Disocijacija karboksilnih kiselina
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Shema 5.7 Stabilizacija karboksilne kiseline rezonancijom

Karboksilatni anjon je stabilizovan sa dve ekvivalentne rezonancione strukture, za razliku od
karboksilne kiseline, kod koje postoji razdvajanje Sarzi.

/&)@ _O /01/2'
\,.}HR C\Oe = R— C/\)
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Shema 5.8. Rezonancione strukture i rezonancioni hibrid karboksilatnog aniona
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Merenjem duzine veza, difrakcijom x-zraka, u slobodnoj kiselini i solima kiselina, dokazano je
da je duzina obe C-O veze u solima ista, dok je u kiselinama razlicita.

5.3.1. Kiselost zasi¢enih monokarboksilnih kiselina

Vrednosti pKa za zasi¢ene monokarboksilne kiseline (Tabela 5.3.) pokazuju da +I alkil grupa
smanjuje kiselost, jer povecava elektronsku gustinu na C atomu karbonilne grupe i u kiseliniiu
anjonu. Induktivni efekat utice na pKa do kapronske kiseline.

Tabela. 5.3. Kiselost zasi¢enih monokarboksilnih kiselina

Kiselina pKa Ka

HCOOH (mravlja) 3,75 17,7x 107
CH;COOH (sir¢etna) 4,76 1,75x 10”
CH;CH,COOH (propionska) 4,88 1,32x 107
CH;(CH,),COOH (buterna) 4,82 1,52x 10”
(CH;),CHCOOH (izobuterna) 4,86 1,38 x 107
CH;(CH,);COOH (valerijanska) 4,84 1,44 x 107
(CH;);CCOOH (pivalinska) 5,05 0,89 x 107
CH;(CH,),COOH (kapronska) 4,86 1,38x 107

Najizrazenijia razlika u kiselosti je izmedu mravlje i siréetne kiseline. Uobicajeno se medu
organskim hemiCarima, veca kiselost mravlje kiseline objasnjava +I efektom metil grupe
sir¢etne kiseline u odnosu na vodonik mravlje kiseline. Elektrondonorska metil grupa smanjuje
polarnost OH veze i destabilizuje nastali acetatni anjon. Ovaj uticaj bi trebao da se ogleda u
manjoj egzotermnosti reakcije disocijacije siréetne kiseline u odnosu na mravlju kiselinu. No
izmereni podaci pokazuju da je AH’siréetne kiseline manje od AH® mravlje kiseline. Prema
tome, nije induktivni efekat odlucujuéi faktor. pKa vrednosti mravlje i sirCetne kiseline su 3,75
14,75, respektivno.

Za reakciju disocijacije mravlje kiseline termodinamicki parameti su:

AG’ = 5,12 keal/mol, AH’ = 0,04 kcal/mol i AS® =-17.3 e.u..

Za reakciju disocijacije sir¢etne kiseline termodinamicki parameti su:

AG® = 6,49 kcal/mol, AH’ = —0,11 kcal/mol i AS" =-22,1 e.u..

Postoje jo§ dva vazna faktora, razlika u veli¢ini metil grupe i vodonika, kao i razlika u
hidrataciji acetatnog i formijatnog jona.

Acetatni jon obrazuje jacu vodoni¢nu vezu sa vodom jer je vec¢a koncentracija negativne Sarze
na kiseonicima anjona zbog +I metil grupe. Hidratisani acetatni jon ima ¢vrs¢u strukturu, manji
broj stepena slobode od formijatnog jona. Ova razlika je izrazena u vrednostima AS’. Promena
entropije je veca za siréetnu kiselinu.

U kona&nom zbiru, T(AS mavtje= AS sircetne) > AH mraviie- AH sircetne-

Manji gubitak u entropiji prilikom disocijacije mravlje kiseline na 25°C ¢ini je jatom u odnosu
na siréetnu. Razmatranje samo entalpije reakcija disocijacije, dovodi do zakljucka da je siréetna
kiselina jaca od mravlje. Shodno tome, uticaj metil grupe na kiselost sir¢etne kiseline se ogleda
pre svega u sternom, a ne elektronskom uticaju.

Propionska kiseina je slabija od buterne kiseline, iako bi na osnovu induktivnog efekta,
ocekivali da bude ja¢a. Oba ova primera ukazuju na veliki znaéaj solvatacionog efekta na
stepen disocijacije karboksilnih kiselina. Izobuterna kiselina je slabija od buterne jer izopropil
grupa ima izrazeniji +I. Pored toga, voluminozna izo grupa otezava stabilizaciju anjona
solvatacijom. Jos$ je izrazenija razlika izmedu pivalinske i valerijanske kiseline, jer je razlika u
voluminoznosti i jacini induktivnog efekta n-butil i terc-butil grupe veca.
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5.3.2 Kiselost supstituisanih monokarboksilnih kiselina

Supstituenti sa negativnim induktivnim i/ili negativnim rezonancionim efektom, vezanim za C-
atom u susedstvu karboksilne grupe, smanjuju elektronsku gustinu na C atomu karboksilne
grupe i1 povecavaju kiselost supstituisane karboksilne kiseline (Shema 5.9.). Ovi supstituenti
povecavaju stabilnost anjona privla¢enjem elektrona, ¢ime takode, povecavaju kiselost.

& 5"
A B B B® o®
I &0 | Y LD 0 | |/
—C——C=C —C—C=C —C—C+- > —C—C=
[ 7 Tow ] T Tom [ Ton 1o
a b. c.

Shema 5.9. Supstituent (A) sa negativnim induktivnim efektom poveéava parcijalnu pozitivnu
Sarzu na C-atomu karboksilne grupe (a.); supstituent (B) sa pozitivnim induktivnim (b.) i
rezonancionim (c.) smanjuje parcijalnu pozitivnu Sarzu na C-atomu karboksilne grupe

Supstituenti sa pozitivnim induktivnim i rezonancionim efektom, vezanim za C-atom u
susedstvu karboksilne grupe povecavaju elektronsku gustinu na C atomu karbonilne grupe i
smanjuju kiselost supstituisane karboksilne kiseline (Shema 5.9.). Svojim elektron-donorskim
osobinama smanjuju stabilnost anjona ¢ime, takode, smanjuju kiselost karboksilne grupe.

Tabela 5.4. Vrednosti pKa supstituisanih monokrboksilnih kiselina

Kiselina pKa | Ka
CH;COOH (siréetna) 4,76 | 1,75x 107
FCH,COOH (fluorsiréetna) 2,66 | 220x 107
F,CHCOOH (difluorsiréetna) 1,29 | 5100x 107
F;CCOOH (trifluorsiréetna) 0,23 | 58000 x 10°
CICH,COOH (hlorsiréetna) 2,83 | 155x10”
Cl,CHCOOH (dihlorhlorsiréetna) 1,29 | 5100x 107
CI;CCOOH (trihlorsir¢etna) 0,92 | 12000 x 10°
BrCH,COOH (bromsiréetna) 2,86 | 140x 107
ICH,COOH (jodsiréetna) 3,12 | 75x 107
CH;(CH,),COOH (buterna) 482 | 15x10°
CH;CH,CHCICOOH (2-hlorbuterna) 2,85 | 141 x 107
CH;CHCI CH,COOH (3-hlorbuterna) 4,05 | 89x10°
CH,CICH,CH,COOH (4-hlorbuterna) 452 13,0x10°
(CH;);N'CH,COOH (trimetilamonijumsiréetna ) | 1,83 | 1479 x 10°
NO,CH,COOH (nitrosiréetna) 1,68 | 2089 x 107
CNCH,COOH (cijanosir¢etna) 2,47 | 338,8x 107
CH;CH,00CCH,COOH 3,35 | 44,7x 107
(monoetilestar malonske kiseline)

CH;COCH,COOH (acetsiréetna) 3,58 | 26,3 x 107
CH3;0CH,COOH (metoksisir¢etna) 3,53 | 29,5x 107
HOCH,COOH (hidroksisiréetna) 3,83 | 148x 107

Ako supstituent ima negativan induktivni, a pozitivan rezonancioni efekat, njegov uticaj na
kiselost karboksilne grupe zavisice od toga koji efeket preovladuje. Ako je ja¢i negativan
induktivni efekat, kiselina ¢e biti jaca, a ako preovladuje pozitivan rezonancioni efekat, kiselina
¢e biti slabija. Ako se supstituent nalazi na C atomu udaljenom od karboksilne grupe, njegov
induktivni efekat opada sa rastojanjem (kiselost 2-hlor, 3-hlor i 4-hlorbuterne kiseline, Tabela
5.4.). Pored -1 efekta na kiselost supstituisanih kiselina uti¢e i efekat polja (Poglavlje 2.6.).
Kiselost halogeno supstituisanih kiselina opada onim redosledom kojim opada i njihova
elektronegativnost. Delovanje induktivnog efekta je kumulativno. Dihlorsiréetna kiselina je oko
33 puta jaca od hlorsir¢atne kiseline, a oko 2 puta slabija od trihlorsirértne kiseline.
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5.4.3 Kiselost nezasicenih karboksilnih Kiselina

Elektronegativnost razli¢ito hibridizovanih C atoma opada u nizu: Cy> Csp2> Csp3, pa se za
akrilnu i tetrolnu kiselinu oc¢ekuje da budu jace od sir¢etne kiseline. Povecanje kiselosti je
manje od ocekivanog (Tabela 5.5.) zbog pozitivnog rezonancionog efekta CH,=CH-, CH=C- i
C6H5-.

OH
/ OH OH
CHZ@—C <> CH—CH=C" oo ® . OH
\,& 2 @  H¢—C=c C@Hmc—c_c_c(oe
a b

Shema 5.10. Rezonancione strukture akrilne (a.) i tetrolne (b.) kiseline

o Da je ovaj uticaj znatan, vidimo iz vrednosti pKa

V . . . . .
He 7 za cis- i trans- cimetnu kiselinu (Tabela 5.5.).
0 c=c{ TOH L. . .. .
4 “SH Kod cis-cimetne kiseline postoji sterna sprec¢enost
c=cZ om L SIEnd
BTNy delokalizacije, zbog mnemoguénosti da dve
cis-cimetna kiselina trans-cimetna kisclina voluminozne grupe (fenil i karboksilna) zauzmu

koplanaran polozaj, pa je ova kiselina 3,7 puta
jaca od trans-cimetne kiseline.
Rezonancija je izrazenija kod samih kiselina u odnosu na anjone, jer kod anjona se elektroni
efikasno delokalizuju u okviru samog karboksilatnog anjona.

Tabela 5.5. Kiselost nezasi¢enih krboksilnih kiselina

Kiselina pKa | Ka
HCOOH (mravlja) 3,75 | 17,7x107°
CH;CH,COOH (propionska) 4388 | 1,3x10°
CH,=CHCOOQOH (akrilna) 425 | 56x10°
CH;CH, CH,COOH (buterna) 482 | 1,5x10°

CH,=CHCH,COOH (vinilsir¢etna) 434 | 46x10°
CH,=CHCH,CH,COOH (alilsiréetna) | 4,67 | 2,1 x 10°
CH;CH=CHCOOH (trans-krotonska) | 4,69 | 2,0 x 10°

CH;3C=CCOOH (tetrolna) 2,65 | 223,8x 107
C¢H,,COOH (cikloheksankarbonska) | 4,87 | 1,4x10”
CsHs;COOH (benzoeva) 420 | 6,3x10°
CsHs;CH,COOH (fenilsiréetna) 431 | 49x10°

C¢HsCH,CH,COOH (fenilpropionska) | 4,66 | 2,2 x 107
CsH;CH=CHCOOH (trans-cimetna) 444 13,6x10°
C¢HsCH=CHCOOH (cis-cimetna) 3,87 | 13,5x107°
CgHs;C=CCOOH (fenilpropiolna) 2,23 | 588,8x 107

Akrilna kiselina je 4,3 puta jata od propionske. Ako je karboksilna grupa vezana za sp
hibridizovan C atom, njena kiselost se povecava za oko 170 puta u odnosu na zasi¢ene kiseline.
Benzoeva kiselina je 4,8 puta jaca od cikloheksankarboksilne kiseline. 1z ovih podataka se
moze zakljuciti da, vinil i fenil grupa imaju priblizno delovanje na kiselost, dok etinil grupa ima
jace izraZen negativni induktivni efekat.

5.3.4. Kiselost dikarboksilnih kiselina

Kod razmatranja kiselosti dikarboksilnih kiselina, uporedujemo prvu (Ka;) i drugu (Ka,)
konstantu disocijacije sa vrednostima konstanti disocijacije monokarboksilnih sa istim brojem C
atoma (Tabela 5.6.). Na osnovu prethodno steCenog znanja o elektronskim efektima u molekulu,
ocekujemo da Ka, dikarboksilnih kiselina ima vecu vrednost od Ka monokarboksilnih kiselina,
zbog negativnog induktivnog efekta karboksilne grupe. Posle disocijacije, nastali monoanjon je
stabilizovan pozitivnim induktivnim efektom i efektom polja karboksilatnog anjona. Navedeni
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efekti smanjuju kiselost preostale karboksilne grupe. Dianjon je destabilizovan prisustvom dve
grupe sa negativnim naelektrisanjem. Svi ovi faktori ¢ine drugu konstantu disocijacije
dikarboksilnih kiselina manjom od prve konstante.

Tabela 5.6. Kiselost dikarboksilnih kiselina kiselina

Kiselina pKa; (Ka;) pKa,(Ka,) Ka,/Ka,
HCOOH (mravlja) 3,75(17,7x107) | - -
(COOH), (oksalna) 1,45 (3500 x107) | 427 (5,3 x10°) | 660
CH;COOH (siréetna) 4,76 (1,75 x10”) | - -
CH,(COOH), (malonska) 2,77 (171 x10™) [ 5,66 (0,22 x107) | 778
CH;CH,COOH (propionska) 4,88 (133x10”) | - -
(CH,),(COOH), (¢ilibarna) 4,19 (640 x10°) | 5,60 (0,25x10%) | 25,5
CH;(CH,),COOH (buterna) 4,19 (6,40 x10”) | - '
(CH,);(COOH), (glutarna) 433 (4,70 x10”) | 5,42 (0,38 x107) | 12
CH;(CH,);COOH (n-valerijanska) | 4,84 (1,44 x107) | - -
(CH,),(COOH), (adipinska) 4,42 (3,80 x107) | 5,41 (0,39x10”) | 10
(CH),(COOH), (maleinska) 1,93 (1170 x10) | 6,58 (0,26 x10™) | 45000
(CH),(COOH), (fumarna) 3,03(93x10°) | 4,50 (2,90x107) | 32

Prva konstanta disocijacije oksalne kiseline je oko 197 puta veca od konstante disocijacije
mravlje kiseline. Malonska je oko 100 puta jaca od sircetne kiseline, ¢ilibarna oko 5 puta od
propionske. Sa povecanjem broja metilenskih grupa izmedu karboksilnih grupa smanjuje se
njihov medusobni uticaj. Glutarna i adipinska kiselina imaju priblizne vrednosti prve i druge
konstante disocijacije, zbog smanjenja induktivnog i efekta polja karboksilnilnih grupa i
karboksilatnog anjona, sa rastojanjem.

Odnos prve i druge konstante disocijacije fumarne kiseline je 32 $to je istog reda veli¢ine kao i
za Cilibarnu kiselinu (25,5). Medutim, odnos prve i druge konstante disocijacije maleinske
kiseline je 45000 Sto je za tri reda veli¢ine vece od ovog odnosa za malonsku i fumarnu kiselinu
(zasi¢ena 1 nezasi¢ena dikarbonska sa istim brojem C-atoma kao i maleinska). Uzrok ovoj
pojavi je vodoni¢na veza, koja zbog sprecene rotacije karboksilnih grupa oko dvogube veze,
slabi vezu O-H u kiselini i stabilizuje monoanjon (Shema 5.11).
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Shema 5.11. Disocijacija maleinske kiseline

Nasuprot tome, fiksirani polozaj karboksilatnih anjona u dianjonu, dovodi do njihovog
elektrostatickog odbijanja §to ovaj dianjon destabilizuje. I kod fumarne i kod maleinske kiseline
induktivni efekat je isti, jer se prenosi kroz veze.
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Fumarna kiselina Maleinska kiselina
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Druga konstanta disocijacije bi kod svih dikarboksilnih kiselina, zbog zakona verovatnoce, kada
ne bi postojali elektronski efekti trebalo da bude 4 puta manja. Naime, dva puta manji broj
grupa disosuje, a dva puta veéi broj grupa se rekombinuje.

5.3.5. Kiselost aromati¢nih karboksilnih Kiselina

Benzoeva kiselina (Ka 6,3x107) je 4,5 puta jaca od cikloheksankarbonske kiseline (1,3x107)

(Tabela 5.5.). Ova kiselost je rezultat delovanja —I i +R fenil grupe. Pozitivan rezonancioni

efekat fenil grupe smanjuje dejstvo negativnog induktivnog efekta.
o
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Shema 5.12. Rezonancione strukture benzoeve kiseline
Anjon benzoeve kiseline je destabilizovan rezonancionim efektom fenil grupe.
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Shema 5.13. Rezonancione strukture anjona benzoeve kiseline

Vecina orto supstituisanih benzoevih kiseline su jace od nje (Tabela 5.7.), bez obzira na
elektron donorske ili akceptorske karakteristike supstituenta. Ovaj uticaj je poznat kao orto-
efekat. Pretpostavlja se, da je posledica sprecene delokalizacije karboksilne grupe sa
benzenovim jezgrom, zbog nemoguénosti sistema da bude u istoj ravni uslovljene
voluminozno§¢u orfo supstituenta. Izmerene vrednosti konstanti disocijacije za o-hidroksi i o-
metoksi kiselinu ukazuju na to da je ovaj efekat slozenije prirode od pretpostavljene.
Voluminozniji supstituent (metoksi grupa) koji nema mogucénost gradenja vodonine veze
povecava kiselost mnogo manje od hidroksilne grupe. Kod o-hidroksi benzoeve kiseline postoji
moguénost gradenja intramolekulske vodoni¢ne veze, koja povecava polarnost O-H veze
karboksilne kiseline 1 stabilizuje anjon (Shema 5.14). lako, vodoni¢na veza doprinosi
planarnosti sistema, izgleda da povecanje kiselosti usled delovanja vodonicne veze, preteze nad
smanjenjem kiselosti zbog delokalizacije.
\H -H+ O\H
O C/O@

c”

o b

Shema 5.14. Vodonic¢na veza kod orfo-hidroksibenzoeve kiseline i njenog anjona

Amino grupa smanjuje kiselost benzoeve kiseline u svim polozajima. Izgleda da je pozitivan
rezonancioni efekat dominantan u orto i para polozaju. Orto supstituenti koji imaju -I,
povecavaju kiselost viSe od onih sa +1, jer pored sternog efekta deluje i induktivni efekat. Meta
supstituisane kiseline su jace od benzoeve ukoliko supstituent ima —I, a slabije ako supstituent
ima +I. Para supstituisane kiseline su jace od benzoeve, ako supstituent ima negativni
rezonancioni i negativan induktivni efekat, a slabije ako ima pozitivan rezonancioni i pozitivan
induktivni efekat.
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Shema 5.15. Supstituent sa +R u para poloZaju povecava elektronsku gustinu u karboksilnoj
grupi i smanjuje kiselost (b.) i supstituent sa -R u para polozaju smanjuje elektronsku gustinu
na C atomu za koji je vezana karboksilna grupa i povecava kiselost (a.)

Ako je supstituent sa —I i + R, kiselina ¢e biti jaca ako je —I jace od +R, a slabija ako je +R
veée od —I. Posto nema razdvajanja Sarzi u anjonu kiseline, to grupe sa —R efektom jace
stabilizuju anjon nego nedisososvanu kiselinu, dok grupe sa +R destabilizuju anjon vise nego
nedisosovanu kiselinu. Kiselost orfo supstituisanih halogen karboksilnih kiselina raste od
fluorobenzoeve do bromobenzoeve, jer raste veli¢ina atoma, pa je sterna sprecenost
delokalizacije potpunija, iako bi na osnovu elektronegativnosti elemenata ocekivali obrnuti
redosled. Kiselost meta i para supstituisanih kiselina je priblizna, mada redosled kiselosti ne
odgovara elektronegativnosti elemenata.

Tabela 5.7. Konstante disocijacije nekih supstituisanih benzoevih kiselina (RCsH,COOH)

Ka

R orto meta para

H 6,27x10° | 627x10° | 6,27 x 10”
CH; | 12,35x10” | 535x10° | 4,24x 10”
NO, |671x10° |32,1x10°|37,0x10”
OH 101x10° | 827x10” | 2,95x 107
OCH; | 8,2x 107 8,17x 10° | 3,38x 10°
NH, | 1,6x10° 1,9x10° | 1,4x 10”
F 54,1x10° | 13,6x10° | 7,22x 107
Cl 114x10° | 148x 10 | 10,5x 107
Br 140x 10° | 158x 10 | 10,7 x 107
I 137x10° | 14,1x10° | 10x 107

5.3.6. Kiselost fenola

Stari naziv za fenol je karbolna kiselina, $to govori o njegovim osobinama, s obzirom na to da
su trivijalni nazivi davani po karakteristicnim osobinama jedinjenja. Naime, fenol je kiseliji od
vode i alkohola (Poglavlje 5.2.), ali su karboksilne kiseline ja¢e od njega, tako da se ta osobina
koristi da se fenolne komponente izdvoje iz slozenih organskih smesa. Fenoli imaju pKa od 8
do 10 (Tabela 5.1.). Orto i para supstituenti sa negativnim induktivnim i negativnim
rezonancionim efektom povecavaju kiselost fenola, jer smanjuju elektronsku gustinu na
kiseoniku. Meta supstituenti uticu samo svojim induktivnim efektom, naime povecavaju
kiselost ako imaju —I, a smanjuju ako imaju +I. Posto nema razdvajanja Sarzi u fenoksidnom
anjonu, to grupe sa —R efektom jace stabilizuju anjon nego nedisososvani fenol, dok grupe sa
+R destabilizuju anjon vise nego nedisosovani fenol. Dejstvo supstituenata je kumulativno. p-
Nitrofenol ima Ka 6,9 x 10, 2.4-dinitrofenol 1,0 x 10 dok 2.4,6-trinitrofenol ima kiselost
neorganskih jakih kiselina (Ka = 4,2 x 10™") i trivijalno ime mu je pikrinska kiselina.
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Tabela 5.8. Konstante disocijacije nekih supstituisanih fenola (RCcH4OH)

R orto meta para

H 1,2x101° [ 12x10" [ 1,2x10"°
CH; | 0,63 x10™ | 0,98 x10" | 0,67 x10™°
NO, | 600 x10™ | 50 x10™ | 690 x107°
OH | 1x107 3x107° 2x107°
NH, | 2,0 x10™ [ 69x10™ |-
F 15x10"° [ 52x10" [ 1,3x10"
cl | 77x10™® [16x10" | 3,9x107°
Br |41x10™ [14x10" |43x10"
i 34x101° [ 13x10™ | 4,7x10"°

Dok su skoro sve orfo supstituisane benzoeve kiseline jace od nje, kod orto supstituisanih
fenola uticaj zavisi, pre svega, od elektronskih efekata jer je hidroksilna grupa manje
voluminozna od karboksilne. Orto supstituisani nitro, hidroksi, amino itd. fenoli imaju
mogucénost gradenja vodonicne veze (Shema 4.6.). Kiselost meta-nitrofenola je vise od 100 puta
manja nego orto 1 para nitrofenola. U meta polozaju nitro grupa deluje samo svojim
induktivnim efektom. para-Nitrofenol je jaca kiselina od orfo izomera, iako je zbog blizine
negativni induktivni efekat jaci kod orto izomera. Uzrok moze biti delimi¢na sterna sprecenost
delokalizacije slobodnog elektronskog para sa kiseonika na ostatak sistema i smanjena
solvatacija. Kiselost para halogen supstituisanih fenola opada u nizu: jodo-, bromo,- hloro- i
fluorofenol, mada bi zbog induktivnog efekta redosled trebalo da bude obrnut. Ovakav redosled
je, verovatno, posledica rezonantnog efekta. Pokretljivost slobodnih elektronskih parova
halogenih elemenata bi trebala da se smanjuje sa elektronegativnoséu atoma (I>Br>CI>F). S
druge strane, preklapanje orbitala je efikasnije ako su energetski bliske, pa bi redosled
preklapanja bio: F>CI>Br>1. O¢ito je da drugi faktor preovladava, tj., da se orbitale fluora
preklapaju efikasnije od ostalih i da doprinose smanjenoj kiselosti fluorofenola u odnosu na
ostale halogen fenole. Hlor i jod, teoretski, mogu pokazivati i negativni rezonancioni efekat,
zbog kapaciteta svojih energetskih nivoa. Ovaj efekat bi, takode, doprinosio povecanju keselosti
halogenofenola u nizu: jodo> bromo>-hloro> fluorofenol.

5.3.7. Kiselost C-H veze

Iz Tabele 5.1. se vidi da ugljovodonici spadaju u izuzetno slabe kiseline. Polarnost veze C-H
raste u nizu: Csp3-H, CSPZ-H i Cyp-H, jer tim redosledom raste udeo s orbitale u hibridnim
orbitalama. Etan je oko 10 milijardi puta slabija kiselina od etena, a eten od etina.

Tabela 5.9. pKa vrednosti nekih organskih jedinjenja

Jedinjenje pKa | Jedinjenje pKa
CH, (metan) 40 PhH (benzen) 37
CH;CH; (etan) 50 ArCHj (arilmetan) 35
(CH;),CH, (propan) 44 RCH,NO; (nitroalkan) 10
C;3Hg (ciklopropan) 39 RCH,CN (cijanoalkan) 25
CeH1, (cikloheksan) 45 CNCH,CN (dicijanoalkan) 12
CH,=CH, (eten) 36,5 | RCH,COR (keton) 19
CH,=CHCHj; (propen) | 40 RCOCH,COR (diketon) 9
C;sHg (ciklopentadien) | 15 RCH,COOR (estar) 24.5
CH=CH (etin) 25 RCOOCH,COOR (diestar) 13
PhC=CH (feniletin) 18,5 | RCOCH,COOR (ketoestar) 11
Ar,CH, (diarilmetan) | 33 Ar;CH (triarilmetan) 31,5
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Izuzetak ¢ini veza C5-H u ciklopentadienu, koja je 10 molijardi puta kiselija od C-H veze u
etinu, iako je C5 sp® hibridizovan, jer nastali anjon predstavlja aromati¢ni sistem (Shema 3.11 ).
Elektronegativne grupe povecavaju kiselost C-H veze ¢ineéi je polarnijom i stabilizujuéi nastale
anjone. Keto grupa ¢ini C-H vezu kiselijom od estarske grupe zato Sto rezonancija u okviru
same estarske grupe smanjuje njenu sposobnost za delokalizaciju anjonske $arze. Nitro alkani
su dovoljno kiseli da bi reagovali sa OH". Formirani anjon je jako stabilizovan delokalizacijom
(Shema 3.43.). Grupe -SO,R i —COOR nisu dovoljno elektronegativne, da bi jedinjenja koja ih
sadrze pokazivala merljiv aciditet u vodenim rastvorima, ali prisustvo dve takve grupe znatno
povacava kiselost. Etilacetat ne reaguje sa etoksidom, ali dietilmalonat reaguje. Karbanjon
dietilmalonata je stabilizovani delokalizacijom (Shema 3.44.)

5.4. Uticaj rastvaraca na ravnoteZu kiselina-baza

Koliki je uticaj rastvaraca na kiselost jedinjenja moze se videti iz vrednosti promena slobodne
energije za reakciju disocijacije hlorovodonika u vodenom rastvoru (Shema 5.16.) i u gasovitom
stanju (Shema 5.17.)

(©) )
HCl(aq) ——= H(aq) + Cl(aq) A G0k = -9,6 kcal/mol
Shema 5.16. Disocijacija hlorovodonika u vodenom rastvoru
S)
HCI(® Be + e A G 20K =322.2 kealimol

Shema 5.17. Disocijacija hlorovodonika u gasovitom stanju

Reakcija disocijacije hlorovodonika u vodenom rastvoru je egzotermna. U gasovitoj fazi
reakcija je endotermna. Vrednost slobodne energije odgovara jednom disosovanom molekulu
na 10" molekula hlorovodonika. Rastvara¢ uti¢e na ravnotezu kiselina-baza svojim kiselo-
baznim i svojim jonizacionim osobinama.
U vodenom rastvoru najjaca kiselina koja moze egzistirati je H;O" (pKa = -1,7). Jake kiseline
(HC104, HNOs3, HCI i H,S0,), ¢ije su pKa vrednosti manje od —1,7, su u vodenom rastvoru
potpuno disosovane, pokazuju istu jacinu mada se ona realno razlikuje. Ovaj efekat rastvaraca
se naziva nivelacioni efekat. Za odredivanje realne jacCine ovih kiselina koriste se kiseliji
rastvaraci (alkohol ili siréetna kiselina).
Redosled jacina jakih kiselina odreden na ovaj nacin je:
HCIO,> HCI > H,SO, >HNO; > H;0™> CF;COOH > C¢HsSO3H.
Za odredivanje kiselosti jako slabih kiselina koriste se bazni rastvaraci (te¢ni NH;). Odredivanje
relativne jacine jakih baza se vrsi u te€nom amonijaku jer najjaca baza koja moze egzistirati u
vodenom rastvoru je OH™ (pKa za vodu je 15,7). Redosled baznosti nekih jakih baza je:
H > NH,>( C¢Hs);C>RO™> HO".
Jonizaciona vrednost obuhvata solvatacioni efekat i efekat dielektri¢ne konstante.
Solvatacioni efekat nastaje u interakciji rastvorene Cestice i molekula rastvaraca i kao S$to je
receno ( Poglavlje 4.) opada u nizu: vodoni¢na veza > jon-dipol > jon-indukovani dipol > dipol-
dipol > dipol-indukovani dipol. Jasno je da rastvaraci koji imaju sposobnost gradenja vodoni¢ne
veze i koji su jako polarni pomeraju ravnotezu ka gradenju jonova, disocijaciji kiseline.
Efekat dielektricne konstante je mera dejstva rastvara¢a na privlaénu silu medu suprotno
naelektrisanim jonovima. Solvatacioni efekat ima prednost nad efektom dielektri¢ne konstante.
Za ravnotezu:

RCOOH + §S = RCOO" + SH

+

povecanje polarnosti rastvaraca S pomera reakciju disocijacije karboksilnih kiselina u desno, jer
od dve neutralne Gestice dobijamo dve naelektrisane Cestice. Ako je S voda, Ka je za oko 10°-
10° veée nego ako je S alkohol, iako je voda samo 5 puta jada baza od alkohola. Iz ovih
podataka se moze zakljuciti da jonizaciona sposobnost rastvaraca jako utice na kiselost.
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Tabela 5.10. Dilektri¢ne konstante (¢") nekih rastvaraga na 25°C

Rastvarad €
formamid 112
voda 81
acetonitril 38
aceton 21
benzen 23

U reakeiji trialkilamonijum jona i rastvaraca,

R;NH + S == R3;N + SH
broj jonova je isti na levoj i desnoj strani jednacine, pa jonizaciona sposobnost rastvaraca skoro
da ne uti¢e na pomeranje ravnoteze. Ako je S voda, Ka je za oko 5 puta vece nego u alkoholu,
$to odgovara razlici u baznosti dva rastvaraca.

Za organske reakcije u kojima ucestvuju jake baze i jake kiseline, kao reaktanti ili katalizatori,
koriste se aproti¢ni rastvarac¢i koji mogu biti i slabe baze i slabe kiseline kao $to su
dimetilformamid i dimetilsulfoksid.

+

H;C
HC(I(\)I(CH ) 3 \/SZO
3)2 H,C
N,N-dimetil-formamid dimetilsulfoksid

5.5. Baznost organskih jedinjenja

Sposobnost atoma nekog jedinjenja da bude donator elektronskog para je mera njegove
baznosti. Baznost zavisi od dostupnosti elektronskog para baze i mogucnosti delokalizacije
nakon vezivanja elektrofila (protona ili neke Luisove kiseline). Znacajne baze u organskoj
hemiji su azotna i kiseoni¢na jedinjenja.

Zavisno od hibridizacije azotovog odnosno kiseconikovog atoma, nevezivni, slobodni
elektronski parovi, oni koji uslovljavaju njihovu baznost, se nalaze u sp?, sp® ili sp hibridnoj
orbitali. Sto je izraZeniji s karakter hibridne orbitale to je elektronski par bliZi jezgru i manje
reaktivan.

5.5.2. Baznost alifati¢nih amina i njihovih derivata

Amini su najéeS¢e koriSéene baze u organskoj hemiji. Konsante baziciteta se kre¢u u vrlo
Sirokom opsegu vrednosti (Tabela 5.11.). Na osnovu induktivnog efekta alkil grupa moze se
ocekivati da ¢e redosled baznosti alifati¢nih amina biti: tercijarni > sekundarni > primarni.
Merenja konstanti baziciteta su pokazala, da je ovo predvidanje taéno za nevodene rastvore. U
vodenim rastvorima dolazi do odstupanja i redosled je sekundarni > primarni > tercijarni. Ove
¢injenice su posledica intermolekulskih dejstava vode i amina, kao i vode i formiranog katjona.
U vodenom rastvoru, stabilizacija amina zbog vodoni¢nog vezivanja, opada sa smanjenjem
broja H-atoma. Kako vodoni¢no vezivanje povecava polarnost veze N-H, to ¢e elektronski
parovi N-H veza biti blize azotu Sto ¢e povecati reaktivnost nevezivnog elektronskog para,
usled ¢ega bi baznost bila primarni > sekundarni > tercijarni.

Formirani katjoni se takode stabilizuju vodoni¢nim vezivanjem i to jace od amina, zbog
prisustva pozitivne SarZe na azotu, usled ¢ega su veze N-H polarizovanije nego u aminu i
sposobne za gradenje ja¢e vodoniéne veze. Zbog toga bi stabilnost katjona rasla u nizu: NH," >
RNH;" > R,NH," > R;NH".

" Dielektri¢na konstanta rastvaraca je broj koji pokazuje koliko puta je privlatno dejstvo dve suprotno naelektrisane
Cestice manje u njemu nego u vakuumu.
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Tabela 5.11. Vrednosti Kb nekih alifati¢nih amina i njihovih derivata u vodenom rastvoru

Jedinjenje Kb
NH; (amonijak) 1,8x 107
CH;NH, (metilamin) 43x 107

(CH;),NH (dimetilamin) | 51 x 10~
(CH;):N (trimetilamin) 58x 107

C,H;sNH, (etilamin) 56x 10~
(C,H;s),NH (dietilamin) 96 x 10~
(C,H;s)sN (trietilamin) 44x10”

CH;CONH, (acetamid) 9x 107"

Kod tercijarnih amina i njihovih katjona postoje sterne smetnje za priblizavanje molekula
rastvaraca. Stabilizacija solvatacijom, tercijarnih katjona je najmamja. Dejstvo oba efekta,
induktivnog i solvatacionog uslovljava konac¢ni redosled baznosti u vodenim rastvorima amina:
sekundarni > primarni > tercijarni.

Supstituenti sa —I i —R smanjuju baznost azotovog atoma. Amidi su milijardu puta slabije baze
od amina (Tabela 5.11.). Pretpostavlja se da se kod amida protonovanje vrs$i pretezno na
kiseoniku, jer tako formirani katjon je stabilizovan delokalizacijom, za razliku od katjona koji
se formira protonovanjem azota (Sheme 5.18.15.19.).

Shema 5.18. Protonovanje azota u amidima
o 0P
RCT < RC, |2

~
t/NHZ \\%Hz t\_/N H, \\%Hz

Shema 5.19. Protonovanje kiseonika kod amida

Kvaternerne amonijum soli (R;N'X) sa vlaznim srebro(I)-oksidom daju baze jacine alkalnih
hidroksida. A
RN'X %» R,NTOH
2

Shema 5.20. Reakcija kvaternernih amonijum soli sa vlaznim srebro(I)oksidom

5.5.2. Baznost aromati¢nih amina

Anilin je za oko milion puta slabija baza od cikloheksilamina (Kb cikloheksilamina = 4,1 x 10,
Kb anilina = 3,8 x 10™'), jer se nevezivni elektronski par delokalizuje sa sekstetom elektrona
benzenovog jezgra (Shema 5.21.). Rezonanciona energija anilina je za oko 4 kcal/mol vec¢a od
rezonancione energije benzena. Anilinijjum jon nema slobodan elektronski par i nije
stabilizovan delokalizacijom.

" @
(NHz Gf)\IHZ %Hz (I(\?Hz NH, I§IH2 NH;
~ i
- | | P (?_, _ 3 5
U= éﬂé QO U
s 5
a. b.

Shema 5.21. Rezonancione strukture anilina (a.) i b. struktura anilinijum katjona
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Zavisno od vrste i poloZaja supstituenata u jezgru supstituisani anilini mogu biti jace ili slabije
baze od samog anilina.

Tabela 5.12. Vrednosti Kb supstituisanih aromati¢nih amina (RC¢H4;NH,)

R orto meta para

H 3,8x10"7° | 3.8 x10"° | 3,8 x10"°
CH; |24x10"]49x10" | 14x10"
NO, |74x10"]40x10?|13x10"
OCH, | 3,1 x10" | 1,6 x10" | 20 x10"

Kb difenilamina je 7,5 x 10, jer negativni induktivni i negativni rezonancioni efekat jos jedne
fenil grupe, smanjuju baznost za oko 10000 puta.

Alkil grupe u para polozaju svojim hiperkonjugacionim efektom povecavaju baznost znatno, u
meta polozaju deluju samo svojim induktivnim efektom pa je povecanje baznosti neznatno. U
orto polozaju dolazi do malog smanjenja baznosti uprkos induktivnom i hiperkonjugacionom
efektu verovatno zbog sterne spre(':enosti solvatacije katjona.

NH, o
2
H—C-+H H— C H@

078 0° ©0”®~0°
a. b.
Shema 5.22. a. Metil grupa povecava baznost amino grupe anilina svojim
hiperkonjugacionim efektom i b. nitro grupa smanjuje baznost amino grupe svojim
negativnim rezonancionim efektom

Grupe sa —I i +R povecéavaju baznost u para poloZaju, u meta neznatno smanjuju, a u orto tako
re¢i ne uticu jer se kompenzuje +R sa —I i sa direktnim efektom polja kao i sprecavanjem
solvatacije katjona. Grupe sa —I i —R znatno smanjuju baznost, najvise u orto polozaju (-I, -R,
vodoni¢na veza) zatim u para (pretezno —R) 1 na kraju u meta (samo -I).

Amino grupa sa supstituentima u orto polozaju moze graditi intramolekulsku vodoni¢nu vezu.
Vodoni¢na veza doprinosi zauzimanju koplanarnog polozaja supstituenata i benzenovog
prstena.

H- H .
N~ s 12

/O
\\O 1/2-

F
Shema 5.23. Vodonic¢na veza kod orto-aminofenola

Koliki je uticaj rezonancije na baznost amino grupa vidi se na primeru pikramida i
dimetilpikramida &ije su konstante disocijacije 5,1 x 1071 2,0 x 10", respektivno. Metil grupe
na azotu spreCavaju zauzimanje koplanarnog rasporeda prisutnih grupa, usled sterne
kompresije, pa smanjuju stepen preklapanja nevezivnog elektronskog para sa ostatkom
molekula. Posledica sprecene delokalizacije je veca baznost dimetilpikramida za oko 50000
puta u odnosu na pikramid. Vodoni¢na veza koja se formira u pikramidu doprinosi zauzimanju
koplanarnog rasporeda (Shema 5.24.).
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Qb en,
3 H\N/H E
[e]
S A
° | o Ny
F
’O/N+\O ’O/N+\O
pikramid N,N-dimetilpikramid

Shema 5.24. Molekul pikramida je planaran za razliku od N,N-dimetilpikramida

5.5.3. Baze sa nezasié¢enim trovalentnim azotom i heterocikli¢ne baze
aromati¢nog karaktera

Promena hibridizacije azotovog atoma uslovljava promenu njegove elektronegativnosti, Ng,™>
Nsp2> Nsp3, usled Cega je nevezni elektronski par tim redosledom jace vezan, blizi jezgru i
manje dostupan.

Tabela 5.13. Kb vrednosti nekih azotovih baza

Jedinjenje Kb
(C,Hs)3N (trietilamin) 44x10"

p T 1 3
< >NH (piperidin) 1,6 x 10
@ (hinuklidin) 3,8x10™

=\ (piridin) 1,7x 107
N
\ 7

CgHsN=NC¢H; (azobenzen) | nemerljiva
CH;C =N (acetonitril) | nemerljiva

@H (pirol) 2,5x 10
~

HN (gvanidin) | ~1
“C=NH
H,N

Pirol ima manju baznost od zasi¢enih amina za oko 10 milijardi puta, a od piridina milion puta.

Uzrok ovoj pojavi je uestvovanje nevezivnog para azota u delokalizaciji kojom se postize
aromati¢nost pirola (Shema 5.25.).

.
= = \ o\ A
I:NH 0@C§H<—>||5§H<—>":>@H<—>CI§I)H = \)I§IH
~ 74 74 3 ~ 6:"57

Shema 5.25. Rezonancione strukture pirola

Pirol pokazuje kisele osobine. U reakciji sa kalijum-amidom daje soli. Dipolni momenat iznosi
1,08 D sa pozitivnim krajem dipola na azotu.

_—

@H2 Katjon pirola nije stabilizovan rezonancijom.
IS
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Imino azot gvanidina ne bi trebalo da bude bazan zbog trigonalne hibridizacije azotovog atoma
i zbog —I amino grupa, medutim gvanidin ima Kb oko 1. Nasuprot pirolu, katjon gvanidina je
vise stabilizovan delokalizacijom (tri identi¢ne rezonancione strukture) od samog gvanidina
(Sheme 5.26.15.27.) pa je gvanidin izuzetno jaka baza.

8+
HN HN o BN o N &
C=NH <> C—NH=> g C—NH = §C==NH
H,N H,N H,N HoN
Shema 5.26. Rezonancione strukture gvanidina”
6+
HBN_ o N HN HNO 8
C=NHy«> ~C—NHy<> g, C—Nh= §C==NH
H,N H,N H,N HoN

Shema 5.27. Rezonancione strukture katjona gvanidina

5.5.4. Baznost kiseoni¢nih jedinjenja

Kiseoni¢na jedinjenja pokazuju merljivu baznost samo u onim slucajevima u kojima oksonijum
jon™ ima veée moguénosti za delokalizaciju od neutralnih molekula. Takav sluaj je kod 2,6-
dimetil-y-pirona. Etarski kiseonik je bazniji, medutim ipak se protonuje karbonilni kiseonik jer
oksonijum jon nastao protonovanjem karbonilnog kiseonika ima moguénosti za delokalizaciju,
Cak aromati¢nost (Shema 5.28.).

0 B OH OH
(L2 (), 6 G| =

- ®
He” Y07 OCHy e Y07 CHs Hy 0~ CH; H; 0~ CH; H;

Shema 5.28. Oksonijum jon 2,6-dimetil-y-pirona je stabilizovan rezonancijom

Kiseline, estri, aldehidi i ketoni, protonovanjem jakim kiselinama, daju oksonijum jone koji su
vazni intermedijeri u mnogim reakcijama.
8u

I
bf

-H®

R— C—R,

Shema 5.29. Nastajanje oksonijum jona aldehida (R,= H) i ketona
ﬁH OH

” i R— C—OR; -— R— C=—=OR,

R— C—OR,

Shema 5.30. Protonovanjem karbonilnog kiseonika kod kiselina (R,= H) i estara (R,= alkil ili
aril) nastaju oksonijum joni stabilizovani rezonancijom

U kiselinama, estrima i amidima protonuje se karbonilni kiseonik jer ti joni imaju mogucnosti
za rezonanciju. (Sheme 5.17.15.30.).

* Ovakav tip konjugacije, gde su prisutne tri grupe,od kojih dve nisu medusobno konjugovane, iako su obe konjugovane
sa treCom se zove “cross” konjugacija. Cross (engleski)-ukrstanje.
" Oksonijum jon nastaje protonovanjem atoma kiseonika.
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(6] 6}
| I

R— C—OR, R— C—OR,

o)
H

Shema 5.31. Protonovanjem etarskog kiseonika kod kiselina (R;= H) i estara (R;= alkil ili aril)
nastaju oksonijum joni koji nisu stabilizovani rezonancijom

5.5.5. Baznost i Kkiselost a-aminokarboksilnih kiselina

o-Amino karboksilne kiseline imaju kiselu (COOH) i baznu funkcionalnu grupu (NH,). Ove
dve funkcionalne grupe reaguju intramolekulski grade¢i unutrasnju so, dipolarni jon (zwiter
jon). Vodeni rastvor amino kiselina sadrzi 4 molekulske vrste, Cija zastupljenost zavisi od pH
rastvora (Shema 5.32.).

Nejonizovani oblik se nalazi samo u tragovima. pH rastvora u kome aminokiselina ne migrira
na elektrode pod uticajem spoljasnjeg elektriénog polja zove se izoelektricna tacka date amino
kiseline, pI. To je ona vrednost pH koja se dobija ako se amino kiselina rastvori u vodi i zavisi
od konstante disocijacije kiseline. Na vrednostima pH veé¢im od pI amino kiselina se pretezno
nalazi u anjonskom obliku a na pH manjim od pI u katjonskom obliku. Razdvajanje amino
kiselina elektroforezom® zasniva se na njihovim razli¢itim vrednostima pI. Ovaj metod
razdvajanja se primenjuje i za razdvajanje proteina.

R— CH—COOH
NH,

'\

- -H®
R— CH—COOH H R— CH—CO0® R— CH—CO0®
I e NH i N
Iéf)Hs NHs >
pH<pl pH=pl pH>pl

Shema 5.32. U vodenom rastvoru aminokiselina egzistiraju 4 molekulske vrste

5.5.6. Uticaj sternih faktora na stabilnost adukata tipa amin-Luisova
kiselina

Uticaj sternih faktora na ravnotezu: B + H™ = BH, je mali, tako reéi ne postoji zbog malih
dimenzija protona. Pri reakciji sa Luisovim kiselinama, koje su voluminoznije od protona,
sterni efekti uticu na polozaj ravnoteze tako da su vrednosti konstanti disocijacije kompleksa
(Tabela 5.14.) rezultat baznosti azotovog atoma i sternih smetnji prilaska voluminozne Luisove
kiseline. Adukt trimetilamina ima najvecu vrednost Kd u nizu adukata sa metil, dimetil i
trimetilaminom, jer tim redosledom raste voluminotnost alkil grupa, ali znatno manju od Kd za
adukt sa trietilaminom. Etil grupa je voluminoznija i zbog rotacije oko proste veze sprecava
pristup kiseline. Kod hinuklidina etil grupe su fiksirane u prstenu, tako da je elektronski par
dostupan za reakciju sa kiselinom. Njegova Kd ima vrednost pribliznu vrednosti Kd za adukt sa
dimetilaminom.

* Elektroforeza je razdvajanje naclektrisanih molekulskih vrsta zasnovana na njihovim razli¢itim brzinama kretanja
prema anodi i katodi.
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Tabela 5.14. Disocijacione konstante (Kd) trialkil-bor-aminskih adukata u gasnoj fazi na 100°C

Adukt Kd
(CHy)B—%H
3)3 3 40
Q €
CH;3);:B——
(CH3); NH,CH3 0,035
(CH )%—I@H CH
33 (CHz), 0.0214
CHs)sB—
( 3)3 N(CH3)3 0’472
Q )
CH3);B—NH,C,H
(CH;)3 2CH;s 0.0705
(CH )%—I@H(c Hs)
33 2Hsh | oy
(CH )%—I(\?C H
33 (CoHs) disocijacija potpuna
( CH3)3% N:/—> 0,0196
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Pagodan

Pagodan, CyH,, je kavezasti ugljovodonik ¢iji oblik podseca na dve pagode spojene osnovom.
Sistematsko ime pagodana je:

undekacikl0[9.9.0.0"°.0%'2.0>'8,0*7.0%19,0%12,0'"-'% 01317 ' *]eikozan.

<

N

<

pagodan
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6. Tautomerija

6.1. Osnovni pojmovi

Tautomerija je pojava postojanja vise funkcionalnih strukturnih izomera u ravnoteznoj smesi,
koji se medusobno razlikuju po polozaju jednog mobilnog atoma i jedne dvogube veze. Ako je
mobilni atom vodonik, govorimo o prototropnoj tautomeriji ili o intramolekulskoj prototropiji.
Migracija mobilnog atoma se obi¢no vrsi izmedu polozaja 1 i 3 (triadni tautomerni sistemi).

H-X-Y=Z X=Y—Z7—H

Shema 6.1.Triadni tautomerni sistem

U slucaju konjugovanog sistema migracija se moze vrsiti i izmedu udaljenih polozaja.

H—X— (CH=CH)n—CH=—Z X=CH— (CH=—=CHn— Z—11

Shema 6.2. Tautomerija konjugovanih sistema

Polozaj ravnoteze zavisi od strukturnih karakteristika jedinjenja tj.: energije veza i
entropijskog faktora kao i moguénosti stabilizacije solvatacijom i/ili intramolekulskom ili
intermolekulskom vodonicnom vezom. Proces prelaska jednog oblika u drugi je brz,
katalizovan i bazama i kiselinama i zove se tautomerizacija. Svaki od oblika u ravnotezi zove
se tautomer, tautomerid ili tautomerni oblik. Iz definicije sledi da je tautomerizacija
intramolekulska reakcija tipa baza-kiselina. U ravnoteznoj smesi ¢e dominirati slabija kiselina.
Mehanizam tautomerizacije moze biti viSefazni (stupnjeviti, Sheme 6.3. 1 6.4.) i jednofazni
(simultani, Shema 6.5.).

H % % iy
H-X-Y=—=Z ‘? I:H—X—Y= —H <«—> H—X— —Z—}ﬂ - X=Y—Z7Z—H

katjonska konjugovana kiselina

Shema 6.3. Stupnjeviti mehanizam tautomerizacije katalizovan kiselinama (preko katjonske
konjugovane kiseline)

H |9 ©| +H

H—x—Yzz,':H; X—Y=Z <> X=Y—7| —= X=Y—Z—H
+] -

+

anjonska konjugovana baza
Shema 6.4. Stupnjeviti mehanizam tautomerizacije katalizovan bazama (preko anjonske
konjugovane baze)

Shema 6.5. Simultani mehanizam tautomerizacije

Postoji razlika izmedu rezonancionih oblika 1 tautomera, izmedu delokalizacije i
tautomerizacije. U boci benzena egzistira samo jedna vrsta molekula sa delokalizovanim
elektronskim sistemom. U boci acetona egzistiraju dve vrste molekula nastale u reakciji:

CH,—C—CH; ——_ CH,=—C—CH
R : . :
H O
7 H
Tautomeri su realne Cestice koje egzistiraju u ravnoteZzi a rezonancioni oblici nisu realne Cestice

ve¢ nacin predstavljanja mogucih struktura realnog molekula. Kako razlikovati tautomere od
strukturnih izomera?
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Tautomeri egzistiraju pod istim uslovima, nalaze se u ravnotezi dok se strukturni izomeri
dobijaju pod razli¢itim uslovima i egzistiraju nezavisno jedan od drugoga.

CH, CHs

metilencikloheksan 1-metilcikloheksen
Shema 6.6. Strukturni izomeri

Odnos tautomera u ravnoteznoj smesi se najces¢e odreduje instrumentalnim metodama (IR i
NMR spektroskopijom). Da bi izolovali pojedine tautomere potrebno je obezbediti apsolutno
odsustvo kiselina i baza koje katalizuju tautomerizaciju .

6.2. Tautomerija keto-enolnog tipa

6.2.1. Monokarbonilna jedinjenja

IzraCunavanjem energija veza za keto i enolni oblik monokarbonilnih jedinjenja vidi se da je
sadrzaj energije keto oblika™ za 13-18 kcal/mol manji od energije enolnog oblika §to je
dovoljno da keto-enolnu ravnotezu potpuno pomeri ka keto obliku.

|
Y —~ _(—(C— —C—F—C—0OR =—= —C==C—OR
PTG N S
N4 H N4 H
keto tautomer enolni tautomer keto oblik estara enolni oblik estara

Shema 6.7. Keto-enolna tautomerija

Sadrzaj enolnog oblika u ravnoteznoj smesi monokarbonilnih jedinjenja, gde ne postoji
moguénost delokalizacije i gradenja intramolekulske vodoni¢ne veze, je u opsegu od 107*- 107!
%. (Tabela 6.1.).

Pomeranje ravnoteze ka enolnom obliku uslovljeno je:

1. poveéanom kiselo§¢u o- H-atoma™

2.  moguénoséu delokalizacije nastale dvogube veze i

3.  moguénoséu gradenja vodonicne veze.
Zastupljenost enolnog oblika acetona je vrlo mala, jer ima vec¢i sadrzaj energije, jaca je kiselina
od acetona, i prisustvo dvogube veze u ugljovodoni¢nom nizu smanjuje entropiju. Prisustvo
enolnog oblika u ravnoteznoj smesi kod cikli¢nih ketona je oko sto puta vece, jer je ciklicni
sistem vec¢ krut, pa ja smanjenje entropije manje nego kod ketona otvorenog niza. Ako je enolni
oblik aromatican (fenol) keto oblik ne egzistira u merljivim koli¢inama (2,4-cikloheksadienon).
Bez obzira na procentnu zastupljenost, kod nekih reakcija (halogenovanje ketona), proizvodi
reakcije ukazuju na to da ja celokupna smesa reagovala iz enolnog oblika, jer je sistem stalno
nadoknadivao onu koli¢inu enolnog oblika koja je izreagovala.

" Mejer (Meyer) je 1921. godine, destilovanjem na snizenom pritisku iz staklenog balona u kvarcni prihvatni sud i u
odsustvu svakog drugog katalizatora (prasine, vlage) uspeo da celokupnu koli¢inu acetsirCetnog estra prevede u
enolni oblik (ima nizu tk. od keto oblika) zbog katalitickog delovanja stakla i stalnog naruSavanja ravnoteze
destilovanjem.

" (Ec—o + Ect) - (Ecec + Eo) = (87 kecal/mol + 105 kcal/mol) — (60 kcal/mol + 119 kcal/mol) =13 kcal/mol.

" o polozaj je polozaj susedan funkcionalnoj grupi (kod ketona, karbonilnoj grupi).
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Tabela 6.1. Procentna zastupljenost keto- i enol-tautomera

Keto Enolni % enola u ravnotezi
tautomer tautomer u gasnoj fazi u te¢noj fazi | 0,1M u heksanu | 0,01M u vodi
aceton - 2,5x10* - -
HiC—C—CHy HC=C—CH,

o OH
iklohek: - 2 - _
ciklo eo sanon ol 2,5x10
24- 100 100 100 100
cikloheksadienon

O OH
é @

6.2.2. Tautomerija dikarbonilnih jedinjenja

Kod 1,3-, (B-) dikarbonilnih jedinjenja zastupljenost enolnog oblika je veca od one kod
monokarbonilnih jedinjenja (Tabela 6.2. ) zbog:

1. vece kiselosti o - C- H veze (negativni induktivni efekat karbonilnih grupa),

2. stabilizacija enolnog oblika delokalizacijom sa preostalom karbonilnom grupom i

3. gradenje vodonicne veze u enolnom obliku (5-6 kcal/mol).
U nizu acetilaceton, acetsiréetni estar, dietilmalonat opada zastupljenost enolnog oblika (Tabela
6.2.), zbog smanjenog ucesca estarske grupe u delokalizaciji elektrona novonastale dvogube
veze, jer postoji delokalizacija u okviru same estarske grupe. U enolnom obliku se gubi
rezonancija u okviru same estarske grupe koja je ucestvovala u tautomerizaciji.
Kod cikli¢nih B-diketona zastupljenost enolnog oblika je veéa nego kod diketona otvorenog
niza, iako ne postoji moguénost gradenja intramolekulske vodoni¢ne veze, jer je delokalizacija
novonastale dvogube veze potpunija zbog koplanarnog rasporeda, koji moze biti narusen kod
otvorenog niza zbog sterne kompresije (nagomilavanja) alkil grupa.
Zastupljenost enolnog oblika kod 1,2-diketona otvorenog niza je manja nego kod 1,3-diketona,
jer je manja kiselost C-H veze. Kod cikli¢nih 1,2 diketona zastupljenost enolnog oblika je
znatna, jer se dipoli karbonilnih grupa nalaze na malom rastojanju i elektrostaticki odbijaju,
dok je kod enolnih oblika moguc¢a vodonicna veza. Zbog vece fleksibilnosti Sestoc¢lanog prstena
diketona, zastupljenost enolnog oblika kod Sestoclanih prstenova je manja nego kod petoclanih.
Rastvaraci utiCu na ravnoteznu tautomernu smesu. Polarni rastvaraci vise stabilizuju polarniji
enolni oblik, ukoliko ne postoji moguénost gradenja intramolekulske vodoni¢ne veze. Ako
enolni oblik gradi intramolekulsku vodoni¢nu vezu njegova zastupljenost u polarnijim
rastavara¢ima ¢e biti znatno manja nego u nepolarnim. Enolni oblik acetilacetona je u heksanu
zastupljen sa 92% a u vodi sa 15%. Enolnog oblika dimedona (Tabela 6.2.) u vodi ima vise od
95%, a u heksanu nije detektovan. Kod njega ne postoji mogucnost gradenja intramolekulske
vodoni¢ne veze pa je polarniji enolni oblik stabilizovaniji solvatacijom i intermolekulskim
vodoni¢nim vezama.
Zastupljenost enolne forme o-metilacetsiréetnog estra, u dietiletru, je 9,5%, dok je zastupljenost
nesupstituisanog acetsircetnog estra u istom rastvaracu 29,4%. Uticaj metil grupe je dvojak,
induktivni 1 sterni. Pozitivni induktivni efekat smanjuje kiselost H atoma u o polozaju i uti¢e na
smanjenje zastupljenosti enolnog oblika. Vodoni¢no vezivanje u enolnom obliku je moguce ako
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enol ima cis konfiguraciju. S obzirom na vecu voluminoznost metil grupe u odnosu na vodonik
i sterni faktor smanjuje zastupljenost enolnog oblika.

(EH3 e=c
CH;COCHCOOCHs —= ¢ \o—OC,Hs

7

-0

Shema 6.8. Tautomerna ravnoteza a-metilacetsiréetnog estra

Tabela 6.2. Procentna zastupljenost keto- i enol tautomera kod dikarbonilnih jedinjenja

Keto tautomer Enolni tautomer % enola u ravnotezi
gasna te¢na 0,IM u | 0,0IM
faza faza heksanu u vodi
acetilaceton 92 80 92 15
CH3ﬁCH2ﬁCH3 CH3(|3: CH—ﬁ—CH3
(0] 5 [— (6]
acetsiréetni estar 49 7,7 46,4 0,4
CH3ﬁCH2ﬁOC2H5 CH3(|:: CH_ICI:_OCZHS
(0] 5 [——— (0]
a-fenilacetsiréetni estar 80 31 67 -
6Hs CeHs
CH3|(|:CH|(|:OC2H5 CH3(|:= C _ﬁ—OC2H5
OH --.___
dietilmalonat - 8x107 | - -
Cszoﬁ—CHz—ﬁocsz C2H5O$:CH—EOC2H5
O OH --------- 0
dimedon - - - >95
o} o
Y OH
2,3-butadion - 6x107° | - -
CH; CH
/ 2
0=C HO—C”
P —0 C=0
H;C H;C
1,2-ciklopentadion - - - 99
o ~ OH
Oi
0 (@)
1,2-cikloheksadion - - - 40
(6] OH
/ @
N\ 0
(0]
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6.3. Ostali tipovi tautomerije

6.3.1. Nitro-acinitro tautomerija

Tautomerna ravnoteza kod nitro jedinjenja (Shema 6.9.) se uspostavlja sporije od keto-enolne
ravnoteZze.

H o H °© 0 c}
| o/° Y H o @/° o e/ 9/0
—C—N\ <> —(C—N p— —C—N\\ <> —(C—N - —(C—
S Nel M | o | No® [ N\
nitro-oblik
o
OH
o=
NS
aci-oblik

Shema 6.9. Tautomerija nitro-acinitro tipa

Nitro oblik je termodinamicki stabilniji, jer postoji simetricna rezonancija unutar nitro grupe.
Aci- oblik je termodinamicki nestabilniji, kiseo je i pokazuje reakcije karakteristitne za
dvogubu vezu. Anjonska konjugovana baza nastaje u reakcijama sa jakim bazama.
ZakiSeljavanjem nastaje aci-oblik, koji brzo prelazi u termodinamicki stabilniji nitro oblik.

6.3.2.Triadne prototropne tautomerije amida, oksima, hidrazona i amidina

Ovi tipovi tautomerije su prikazani na Shemi 6.10.. Zastupljenost pojedinih oblika (prema
kojima je usmerena duza strelica) je skoro potpuna s obzirom na znatnu kiselost veza.
1

R R!
OH s
S R—C{ == r—cCly
“NHR _ N\nr NOH
amid imidol oksim . N=O
nitrozo
R,C=N—NHR' (—> R,CH—N=—NR! R,C=CH—NH—R —=—>R,CH—CH=N-R
hidrazon azo enamin imin
AN AN N AN
| = | | - |
1|\1 0 N7 DoH N N N7 NH,
H H
laktam (2-piridon) laktim amidin (imin) amin
0 OH
Z A AN
e | - |
NS
ITI N 1|\I S N7 >sH
H H
4-piridon 2-tiopiridon

Shema 6.10. Najces¢i tipovi tautomerije organskih jedinjenja

U tautomernoj ravnotezi 2-piridona i 2-tiopiridona preovladava enolni tautomer, prema
ocekivanju (aromati¢na struktura). Medutim, u tautomernoj ravnoteZzi 4-piridona, u etanolnom
rastvoru, preovladava keto tautomer, dok u je u gasnoj fazi dominantan enolni oblik. Ocito,
solvatacioni efekat ima znacajnog uticaja na tautomernu ravnotezu 4-piridona.
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6.4. Tautomerija prsten-niz

Ovaj vid tautomerije moze biti prototropni i anjonotropni. Primer prototropne tautomerije
prsten-niz je postojanje hidroksi aldehida u poluacetalnom cikli¢cnom obliku (Shema 6.11.).
Anjonotropna tautomerija nastaje prelaskom anjona na udaljeni atom u molekulu. Primer
ovakvog oblika tautomerije je tautomerija ftaloilhlorida (Shema 6 11.).

/(Cﬂz)n\c_ R (CHz)n Cl Cl
R—CH D R—CTL
OH O / OH

a.
Shema 6.11. Tautomerija prsten-niz kod hidroksi aldehida (a.) i anjonotropna tautomerij a
ftaloilhlorida (b.)

Ako se gradi petoclani i SestoClani prsten zastupljenost poluacetalnog oblika je znatna. Sa
povecanjem rastojanja medu grupama koje reaguju smanjuje se verovatnoéa za reakciju
ciklizacije, pa je zastupljenost ciklinog enolnog tautomera manja.

Tabela 6.3. Procentualna zastupljenost ciklicnog oblika pojedinih hidroksi aldehida

n | % cikli¢nog oblika broj atoma u prstenu
2] 88,6 5

31939 6

4 |15 7

6 | 20 9

719 10

6.5. Valenciona tautomerija

Valencioni tautomeri se razlikuju samo po broju prostih i dvogubih veza (po identitetu
medusobno vezanih elektronskih parova). Sudeci po ovoj definiciji, moglo bi se pretpostaviti da
se radi o rezonancionim strukturama. Medutim ovi tautomerni oblici se mogu izolovati i realno
postoje

Gip b e i

1,3,5- mklooktatrlen biciklo-[4,2,0]- 1,2,4-tri-terc-butilbenzen
okta-2,4-dien

Shema. 6.13. Valenciona tautomerija 1,3,5-ciklooktatriena i 1,2,4-tri-ferc-butilbenzena

Zagrevanjem 1,3,5-ciklooktatriena na 100°C, dobija se ravnotezna sme$a koja sadrzi 85%
monocikli¢nog” triena i 15% bicikli¢nog diena”". Zastupljeniji je monocikliéni oblik, jer je
manja deformacija uglova veza od istih u bicikliénom sistemu. Ozradivanjem ultravioletnom
svetloiéu™" 1,2,4-tri-terc-butilbenzena dobija se ravnotezna smeSa 5 izomera: polazno
jedinjenje, njegov polozajni izomer, (1,3,5-tri-ferc-butilbenzen) 1 tri valenciona
izomera.Voluminozne ferc-butil grupe sprecavaju koplanarnost supstituisanog benzena ¢ime
olakSavaju njegovu izomerizaciju. Ovom reakcijom je dokazano da predlagane strukture za
benzen (Poglavlje 3.6.) postoje pod odredenim uslovima, ali da se zbog svoje termodinamicke
nestabilnosti brzo izomerizuju u benzen.

* Monocikliéna jedinjenja imaju samo jedan prsten.
" Bicikli¢na jedinjenja sadrze dva prstena sa dva zajedni¢ka C atoma.
" Svetlost talasne duzine od 200 do 400 nm.
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7. Test provere steCenog znanja

1. Za propargilalkohol napisati:
a. razvijenu strukturnu formulu,
b. kondenzovanu strukturnu formulu,
¢. molekulsku fromulu,
d. empirijsku formulu,
e. indeks manka vodonika (stepen nezasi¢enosti)
f. oksidacioni broj ugljenikovih atoma i
g. funkcionalni izomer.

2. Koji parametar hemijske reakcije je odreden razlikom slobodne energije reaktanata i
proizvoda (AG), a koji slobodnom energijom aktivacije (AG¥)?

3. Aleni su ugljovodonici sa kumulovanim dvogubim vezama. Da li je moguca
delokalizacija u molekulu 1,2-butadiena (H,C=C=CHCH;)? Objasniti teorijom
molekulskih orbitala i valentne veze.

4. Dipolni moment etilmetilketona je 2,76 D a metilvinilketona 2,98 D. Objasniti.

5. Neka od datih nezasi¢enih jedinjenja podlezu adicionim a neka elektrofilnim
supstitucionim reakcijama. Objasniti.

NH
a./O\ b.ﬂ C.U d.|/jBH e. ||/\ BH
N S
H H
6. Poredaj data jedinjenja po rastu¢im tackama kljucanja.

H;C
2 ) () CHsCHCHNH,  (CH;sN  CHyNHCH,CH,
N

1
H (‘ZH3
7. Koji od karbanjona metilestra 3-nitropropionske kiseline (O,NCH,CH,COOCHj3;) ¢e se

formirati u prisustvu baze dovoljne jacine?

8. Poredati po baznosti amine u nepolarnom rastvara¢u: N,N-dimetilanilin, p-nitro-N,N-
dimetilanilin, hinuklidin, 4-nitrohinuklidin i trietilamin.

N
N(CH), A
©/ N(CH3)2 LD
0,N
NO, (C2Hs)3N

p-nitro-N,N-dimetilamin N, N dimetilanilin hinuklidin A-nitrohinuklidin ~ trietilamin
9. Benzen i toluen (metilbenzen) podlezu reakciji nitrovanja (nitronijum jon, NO,", je
aktivni agens u reakciji). Koji od njih ¢e reagovati brze? Objasni mehanizam reakcije.

10. Cikliéni amidi (laktami) se nalaze u tautomernoj ravnotezi sa laktimima. Napisati
tautomerne oblike datih laktama i predvidi u kojoj od ravnoteznih smesa ¢e biti najveca
zastupljenost laktima.

(L L CL
ITT\O N7 o N” o
H B i

1 I I
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Propelan

Propelan, CsHg, je kavezasti zasi¢eni ugljovodonik ¢ija struktura podseca na propeler.
Sistematsko ime propelana je: triciklo[1.1.1.0"*]pentan.

propelan
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8. ReSenja testa steCenog znanja

1. Propargil ugljovodoni¢na grupa - HC == C-CH,-
Funkcionalna grupa alkohola — OH

a.
H

H-C=C—C—O—H

H
b. HCCCH,0OH
C. C3H4O
d. C;H,0
e.
2x3+2-4
IHD = =2
2
£ |
H—CEC—(li—O —H
! / H\ 1-14+1 =-1
0
0
g o I
H,C=CH-C= HC = C-0-CHj
h etinilmetiletar ciklopropanon
akrolein
2. AG odreduje polozaj ravnoteze, a AG* brzinu hemijske reakcije.
3. U molekulu 1,2-butadiena moguca je samo hiperkonjugacija.
H H H
© | ] |
H2C=@CH—£\é—H <> H,C=C-CH=C—H <—>H2C=8CH:C H® < H,C=C-CH=C—H
b b i Ho

Dvogube veze su lokalizovane jer su nastale preklapanjem p orbitala koje su
medusobno normalne (C-2 je sp hibridizovan, MO teorija).

Po teoriji valentne veze ne postoji uslov za rezonantne strukture jer ne postoji sistem
konjugovanih dvogubih veza.

H\fg\zh

sp hibridizovan

4. Etil i metil grupa svojim +I efektom smanjuju polarnost C=0 veze u etilmetilketonu u
odnosu na metilvinilketon u kome postoji moguénost delokalizacije, koja povecava
dipolni momenat.

SR 2. .
H3C—ﬁ— C,Hs H3C—ﬁ—®ZCH2 <«—> H;C—C=CH—CH,
0 © 0@
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Resenja testa stecenog znanja

5. Jedinjenja a., c., d. i e. podleZzu adicionim reakcijama. Jedinjenje b. ima aromati¢ni
karakter i podleze reakcijama elektrofilne supstitucije.

yZ NH  Elektroni u konjugaciji (4) ne obuhvataju ceo
a /O\ d. BH e.| ‘s e .
N _/ prsten pa jedinjenja nisu aromati¢na.

67 —
/ \ B /"\\5 ~ Elektroni u konjugaciji (4  elektrona i nevezivni
b. 8 ‘\N//*S elektronski par azota) zatvaraju krug i jedinjenje je
| | 5 aromatic¢no.
H H

orbitalu), jedinjenje nije aromaticno jer u delokalizaciji ucestvuje samo 4

D\ lako delokalizacija obuhvata svih pet atoma prstena (bor ima praznu p
c.
]|3 elektrona 3to nije Hikelov broj.

H

6. Trimetilamin (dipol-dipol) < propilamin (vodoni¢na veza) < etilmetilamin (jaca
vodoni¢na veza, bazniji azotov atom, +I dve alkil grupe) < N-metil-1-aza-3-
ciklopenten ( nema vodoni¢ne veze ali ima vecu molekulsku masu od acikli¢nih
amina) < 3-metil-1-aza-3-ciklopenten (vodoni¢na veza).

7. Mogu se deprotonovati metil grupa i metilenske grupe u polozajima 2 i 3. Baza ¢e
deprotonovati C-H vezu koja je najkiselija.
Redosled kiselosti C-H veza opada u nizu: metilenska grupa u polozaju 3 (-I i —R nitro
grupe) > metilenska grupa u polozaju 2 (-I i —R estarke grupe, slabiji od istih nitro
grupe) > metil grupa (-1 etarskog kiseonika, nemoguénost stabilizacije delokalizacijom).

H H
Y 362 lc//O LN &@ SN
[Sle ¥t | | \ H BH @O/N —CHCH,COOCH; <—>@O/N —CHCH,COOCH;
H H 0—c¢~
I\
H H
H H o) o
NS 31 2l 14 BO T\ C;G /O
00~ _(f_c_c\ " 0,NCH,CH—~(’  <—» 0,NCH,CH=C(
H H o—/c\/ BH \OCH3 \OCH3
H

8. Redosled dostupnosti nevezivnog elektronskog para azota je: hinuklidin (+I tri alkil
grupa) >trietilamin (+ I tri etil grupa)>4-nitrohinuklidin (iako je nitro grupa udaljena
ipak njen —I smanjuje baznost) > N,N-dimetilanilin (delokalizacija nevezivnog
elektronskog para sa benzenovim 7 elektronima)> p-nitro-N,N-dimetilanilin
(delokalizacija se proteze duz benzenovog = sistema do nitrogrupe).
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Resenja testa stecenog znanja

N
Y N(CHs), \
ﬁ@/ @/CN(CHQZ @
O,N
NO, (CoHs)3N

p-nitro-N,N-dimetilamin N, N'dimetilanilin hinuklidin 4-nitrohinuklidin ~ trietilamin
9. Toluen ¢e reagovati brze zbog induktivnog i hiperkonjugacionog efekta metil grupe.

H }‘1 H H H
C—H H®

HZ H Cn P@((‘}H H-C—H
SER G Lffh
& > = Z

Reakcija se odvija preko 7 i 6 kompleksa.

€] 5"
NO," H - NO,
> NOy | — > 0 NO, —> @/
5" 5"
7 kompleks o kompleks proizvod elektrofilne supstitucije

U reakciji nitrovanja toluena dobi¢e se orfo i para nitrotoluen. U tim polozajima
je povecana elektronska gustina (Sema) i o kompleks stabilizovan.

CH3 CH3
NO,

p-nitrotoluen o-nitrotoluen

N S
—_—

LA, =11 — (1

Yo N~ "oH U NP o

n S

I L 1 10,

(A=)
-
N
u
11

10.

N7 SoH
I,

Zastupljenost laktima u ravnoteznim smeSama opada u nizu:
I; (aromatic¢na struktura) > II; ~II1;.
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Basketan

Basketan", CjoH s, je kavezasti policikloalkan ¢ija struktura ima izgled korpe.

a4

basketan

" Basket (engleski)-korpa.
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Dzordz i bi-dzordz

Student Dzems Karnahan (James Carnahan, Columbia University) je sintetisao novo kavezasto
jedinjenje. Zamolio je svog profesora Kaca (Katz) da bude kum novom jedinjenju. Saleéi se na
racun proizvoljnosti trivijalnih imena, profesor Kac je predlozio da se jedinjenje zove DzZordz
(George). Zagrevanjem novosintetisanog jedinjenja, uz rutenijum kao katalizator, doslo je do
dimerizacije. Dimer je nazvan bi-dzordz (Bi-George).

dzordz

bi-dzordz
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