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                        Quando parliamo di acidità dei composti organici utilizziamo, più frequentemente, la
definizione di Brønsted-Lowry, che descrive l’acidità in termini di donazione o accettazione di
protoni, ioni H+:
• Un acido di Brønsted-Lowry è un donatore di protoni.
• Una base di Brønsted-Lowry è un accettore di protoni.
Un acido di Brønsted-Lowry deve contenere almeno un atomo di idrogeno cedibile come
protone; una base di Brønsted-Lowry deve essere in grado di formare un legame con un
protone. Dal momento che il protone non ha elettroni, una base deve contenere una coppia di
elettroni «disponibile» che può essere facilmente donata per formare un nuovo legame.
Rientrano in questa categoria coppie solitarie o coppie di elettroni in legami .
Alcuni esempi di acidi e basi di Brønsted-Lowry sono riportati nella seguente figura:
• Una reazione acido-base di Brønsted-Lowry consiste nel trasferimento di un protone da un
acido ad una base.
Consideriamo, ad esempio, la reazione generica tra un acido H-A con la base :B. In una
reazione acido-base, un legame si rompe, ed un altro si forma.
• La coppia elettronica della base B: forma un nuovo legame con il protone dell’acido.
• L’acido H-A perde un protone, lasciando la coppia elettronica del legame H-A su A.
• La perdita di un protone da parte di un atomo forma la sua base coniugata.
• L’acquisto di un protone da parte di una base forma il suo acido coniugato.
La carica netta deve essere la stessa da entrambe le parti di ogni equazione.
Esempi:
In ogni reazione acido-base è necessario essere in grado di identificare, sempre, l’acido
coniugato o la base coniugata di un certo prodotto.
La forza acida è la tendenza di un acido a donare un protone.
• Quanto più facilmente un composto dona un protone, tanto più l’acido è forte.
L’acidità è misurata da una costante di equilibrio. Quando un acido di Brønsted-Lowry H-A è
disciolto in acqua, avviene una reazione acido-base, e per questa reazione può essere scritta una
costante di equilibrio.
Poiché la concentrazione del solvente H2O è fondamentalmente costante, la sua concentrazione
può essere inglobata nella costante di equilibrio, e può essere definita una nuova costante di
equilibrio, chiamata costante di acidità Ka.
Per la maggior parte dei composti organici Ka è piccola, tipicamente da 10-5 a 10-50. Questo è in
contrasto con i valori di Ka di molti acidi inorganici, il cui intervallo di Ka varia da 100 a 1010.
Poiché trattare con termini esponenziali può essere scomodo, è spesso più conveniente usare i
valori di pKa invece dei valori di Ka.
In che modo il pKa è correlato alla forza di un acido?
Ka
pKa
valori di Ka di acidi organici rappresentativi
valori di pKa di acidi organici rappresentativi
da 10-5 a 10-50
da +5 a +50
Numero più grande Numero più piccolo
acido più forte acido più debole
Numero più piccolo Numero più grande
acido più forte acido più debole
In definitiva, un acido più forte (Ka più grande) ha un pKa più piccolo e un acido più debole (Ka
più piccolo) ha un pKa più grande:
acidi molto forti
pKa < 1
acidi moderatamente forti pKa = 1 - 3
acidi deboli
pKa = 3 - 5
acidi molto deboli
pKa = 5 - 15
acidi estremamente deboli pKa > 15
Tra acidità e basicità esiste una relazione inversa:
• Un acido forte dona facilmente un protone formando una base coniugata debole.
• Una base forte accetta facilmente un protone e forma un acido coniugato debole.
Per capire questa relazione, pensiamo a cosa accade all’idrogeno acido in una reazione: un
acido forte tende a perdere lo ione H+ con facilità, cosa che sta ad indicare che la sua base
coniugata ha una scarsa affinità per lo ione H+ e, quindi, è una base debole. Il fatto che HCl sia
un acido forte, per esempio, indica che lo ione Cl- non trattiene saldamente lo ione H+ e che,
quindi, Cl- è una base debole. L’acqua, d’altro canto, è un acido debole, cosa che sta ad indicare
che lo ione OH- trattiene saldamente lo ione H+ e che, quindi, OH- è una base forte.
La seguente tabella presenta una breve lista di valori di pKa per alcuni composti comuni,
organizzata in ordine di pKa crescente, quindi secondo un’acidità decrescente. Poiché acidi forti
formano basi coniugate deboli, questo elenco organizza le loro basi coniugate in ordine di
basicità crescente.
Fattori che determinano la forza acida
La forza di un acido è determinata dalla stabilità della sua base coniugata che si forma quando
l’acido cede il protone. Qualsiasi cosa che stabilizzi una base coniugata A: rende l’acido di
partenza H-A più forte.
Quattro fattori condizionano l’acidità di H-A. Essi sono:
Effetti dell’elemento (dimensione e l’elettronegatività)
Effetti induttivi
Effetti della risonanza
Effetti dell’ibridazione
Indipendentemente da quale fattore sia oggetto di studio, per confrontare l’acidità di due acidi
qualsiasi si segue sempre la stessa procedura:
o Disegnare sempre la basi coniugate.
o Determinare quale base coniugata sia più stabile.
o Più è stabile la base coniugata, più forte è l’acido.
Effetti dell’elemento
Uno dei fattori più importanti che determina l’acidità di H-A è la posizione di A nella
tavola periodica.
Gli elementi del secondo periodo della tavola periodica hanno tutti pressappoco la stessa
dimensione, ma valori di elettronegatività molto diversi. Questi valori aumentano lungo il
periodo andando da sinistra a destra nella tavola.
Se consideriamo gli acidi che si formano quando a questi elementi sono legati degli idrogeni,
vediamo che il composto più acido è quello che ha il suo idrogeno legato all’atomo più
elettronegativo.
Così, è facile prevedere, ad esempio, che l’acido fluoridrico (HF) sia l’acido più forte ed il
metano (CH4) sia l’acido più debole. Infatti poiché il fluoro è l’atomo più elettronegativo, il
legame idrogeno-fluoro è il più polarizzato e l’idrogeno dell’acido sostiene una carica positiva
parziale rilevante. Pertanto l’acido fluoridrico perde il protone con grande facilità e quindi è
l’acido più forte della serie.
Poiché un atomo più elettronegativo è in grado di ospitare meglio una carica negativa, anche la
stabilità delle basi coniugate aumenta andando da sinistra a destra in un determinato periodo.
Perciò, l’acido più forte origina la base coniugata più stabile.
Se confrontiamo, ad esempio, il metano con l’acqua, sappiamo che l’acqua ha un pKa più basso
e quindi è molto più acida del metano. Se disegniamo le basi coniugate dei due composti,
ognuna ha una carica negativa netta, rispettivamente sull’ossigeno e sul carbonio:
carica negativa sull’ossigeno
carica negativa sul carbonio
H
H O H
H O
-
H C
H
acido
pKa 15,7
più acido
base coniugata
acido
pKa 50
H
H
H C
-
H
base coniugata
base coniugata
più stabile
Siccome l’atomo di ossigeno è molto più elettronegativo del carbonio, l’ossigeno accetta più
facilmente il doppietto del vecchio legame covalente e la carica negativa, rendendo lo ione
idrossido molto più stabile dello ione metiluro. L’acqua è un acido più forte del metano perché
lo ione -OH è una base coniugata più stabile dello ione -CH3.
Possiamo dunque concludere che quando gli atomi hanno dimensioni simili, l’acido più forte è
quello che ha l’idrogeno legato all’atomo più elettronegativo.
L’effetto dell’elettronegatività dell’atomo sull’acidità dell’idrogeno ad esso legato può essere
messo in evidenza ancora meglio confrontando le acidità dei seguenti composti:
CH3OH
CH3NH2
alcool metilico
metilammina
pKa = 15.5
pKa = 40
Dato che l’ossigeno è più elettronegativo dell’azoto, l’alcol metilico è più acido della
metilammina.
Quando si confrontano atomi di dimensioni molto diverse, la dimensione dell’atomo diventa
più importante della sua elettronegatività nel determinare la sua capacità di sopportare la carica
negativa.
Confrontiamo l’acido fluoridrico e l’acido bromidrico; disegniamo entrambi le basi coniugate
per determinare quale delle due sia più stabile:
H
F
acido
Fbase coniugata
H
Br
acido
Brbase coniugata
Ci sono due importanti differenze tra F- e Br-: l’elettronegatività e la dimensione. La
dimensione di un atomo o di uno ione aumenta scendendo lungo una colonna della tavola
periodica, peraltro anche la stabilità di un anione aumenta all’aumentare della sua dimensione,
pertanto, la forza del corrispondente acido coniugato aumenta. Così HBr è più acido di HF.
Qual è la ragione per la quale la dimensione di un atomo ha un effetto così importante sulla
stabilità della base tanto da superare sensibilmente l’effetto dell’elettronegatività?
Gli elettroni di valenza dello ione F- si trovano in un orbitale 2p, gli elettroni di valenza dello
ione Cl- si trovano in un orbitale 3p, quelli dello ione Br- si trovano in un orbitale 4p e quelli
dello ione I- occupano un orbitale 5p. Il volume occupato da un orbitale 3p è molto maggiore
del volume di un orbitale 2p perché un orbitale 3p si estende più lontano dal nucleo. Essendo la
carica negativa distribuita in un volume maggiore, lo ione Cl- è più stabile dello ione F-.
Pertanto, all’aumentare delle dimensioni dell’alogenuro la sua stabilità aumenta perché la
sua carica negativa è distribuita su un volume maggiore, vale a dire che la sua densità
elettronica diminuisce. Una carica positiva o negativa, è stabilizzata quando si distribuisce
in un volume più grosso. Ne risulta che HI è l’acido più forte fra gli acidi alogenidrici poiché
la sua base coniugata I- è lo ione alogenuro più stabile, anche se lo iodio è il meno
elettronegativo fra gli alogeni. Le mappe di potenziale di seguito riportate mettono bene in
evidenza la grande differenza di volume degli acidi alogenidrici.
Scendendo lungo una colonna della tavola periodica, l’acidità di H-A cresce con l’aumento
della dimensione di A.
È la dimensione, e non l’elettronegatività il fattore determinante l’acidità lungo una colonna.
L’acidità di H-A cresce sia da sinistra a destra attraverso una riga, sia scendendo lungo
una colonna della tavola periodica.
Lo stesso andamento di forza acida è valido per altri gruppi del sistema periodico. Ad esempio,
analizzando il gruppo VIA di cui è capofila l’ossigeno, si ha:
A
c
i
d
i
t
à
c
r
e
s
c
e
n
t
e
In questo esempio il legame più forte è quello ossigeno-idrogeno e l’acqua è l’acido più debole;
il legame più debole è quello selenio-idrogeno, e l’acido selenidrico è il più forte.
Sebbene l’acidità complessiva di un particolare atomo di idrogeno sia determinata da quattro
fattori, gli effetti dell’elemento - l’identità di A - costituiscono il valore singolo più importante
nel determinare l’acidità del legame H-A.
Effetti induttivi
Un effetto induttivo comporta l’attrazione o la donazione di densità elettronica attraverso
i legami  causata da differenze di elettronegatività e di polarità dei legami nei gruppi
funzionali.
Per illustrare questo fenomeno confrontiamo l’etanolo e il 2,2,2-trifluoroetanolo, due composti
diversi contenenti il gruppo ossidrilico, O-H, caratterizzato da proprietà acide. I valori di pKa
indicano che il 2,2,2-trifluoroetanolo è un acido più forte dell’etanolo:
Le basi coniugate dei due alcoli presentano entrambe una carica negativa sull’atomo di
ossigeno elettronegativo, ma l’anione del 2,2,2-trifluoroetanolo ha tre atomi di fluoro
elettronegativi che attraggono la densità elettronica dall’atomo di carbonio cui sono legati,
rendendolo così carente di elettroni. A sua volta questo carbonio elettron-povero attrae,
attraverso i legami , la densità elettronica dall’atomo di ossigeno recante la carica negativa,
disperdendo, così, la carica stessa e stabilizzando l’anione.
Le mappe di densità elettronica confermano la riduzione della densità elettronica sull’atomo di
ossigeno operata dagli atomi di fluoro nell’anione del 2,2,2-trifluoroetanolo:
In questo caso, quindi, la densità elettronica viene richiamata lontano dalla carica negativa
attraverso legami  da parte degli atomi di fluoro molto elettronegativi, attraverso un effetto
induttivo di attrazione elettronica.
In definitiva:
• Atomi più elettronegativi stabilizzano regioni ad alta densità elettronica con un effetto
induttivo di attrazione elettronica.
Maggiore è l’elettronegatività dell’atomo e maggiore la sua vicinanza al sito che ospita la
carica negativa, maggiore sarà l’effetto.
• L’acidità di H-A aumenta con la presenza in A di gruppi elettron-attrattori.
All’opposto, la presenza, in prossimità del centro acido, di gruppi che esercitino un effetto
induttivo elettron-donatore, deprime l’acidità. Se si confronta l’acidità dell’alcol metilico con
quella dell’alcol t-butilico, i valori di pKa indicano che l’alcol metilico (pKa = 15.54) è un
acido più forte dell’alcol t-butilico (pKa = 18).
CH3
H3C
O-
H3C
C
O-
CH3
L’anione dell’alcol t-butilico ha tre gruppi metilici che donano densità elettronica all’atomo di
carbonio cui sono legati, rendendolo così più elettron-ricco. A sua volta questo carbonio dona,
attraverso i legami , densità elettronica all’atomo di ossigeno più elettronegativo recante la
carica negativa, rafforzando, così, la carica stessa e destabilizzando l’anione. Questo effetto è
inferiore nell’anione metossido che presenta un solo gruppo alchilico elettron-donatore legato
all’atomo di ossigeno.
• L’ acidità di H-A diminuisce con la presenza in A di gruppi elettron-donatori.
Effetti della risonanza
Un terzo fattore che influenza l’acidità è la risonanza.
Un effetto di risonanza consiste nell’attrazione o donazione di elettroni attraverso un
legame  in conseguenza della sovrapposizione di orbitali p degli atomi interessati al
fenomeno.
Confrontiamo le acidità dell’etanolo e dell’acido acetico, due composti diversi contenenti
legami O-H. Dai valori di pKa si deduce che l’acido acetico è più acido dell’etanolo.
Quando si confrontano le basi coniugate delle due specie, si può osservare che l’anione
etossido, la base coniugata dell’etanolo, può essere rappresentato con una sola struttura di
Lewis che possiede una carica negativa localizzata sull’atomo di ossigeno:
Al contrario, l’acido acetico dà uno ione acetato in cui la carica negativa è delocalizzata, per
risonanza, su due atomi di ossigeno equivalenti:
Questa delocalizzazione è estremamente efficace e stabilizza lo ione acetato. Le due strutture di
risonanza sono energeticamente equivalenti e favoriscono notevolmente la stabilizzazione
dell’ibrido, rendendolo una base più debole e facilitandone la formazione. L’effetto di questa
differente stabilizzazione è quello di scoraggiare, entro certi limiti, la ricombinazione del
protone con l’anione acetato, entro questi limiti l’equilibrio essendo spostato verso destra.
L’equilibrio della dissociazione acida risulterà, perciò, più favorito nel caso dell’acido acetico
che dell’alcol etilico. L’acido acetico, tra i composti organici, è un acido moderatamente forte.
Le mappe di densità elettronica evidenziano la delocalizzazione elettronica presente nello ione
acetato, mentre nello ione etossido la carica negativa è localizzata sull’atomo di ossigeno:
Questo è un esempio di una regola generale secondo la quale:
L’acidità di H-A aumenta quando la base coniugata A:- è stabilizzata per risonanza.
L’equivalenza degli atomi di ossigeno dello ione carbossilato è stata dimostrata
sperimentalmente tramite studi ai raggi X sul formiato di sodio. Entrambi i legami carbonioossigeno hanno una lunghezza di 127 pm, valore intermedio tra la lunghezza del doppio legame
C=O (120 pm) e quella del legame singolo C-O (134 pm) dell’acido formico. La mappa del
potenziale elettrostatico dello ione formiato mostra anche come la carica negativa sia
ugualmente dispersa su entrambi gli atomi di ossigeno.
Parlando in termini di orbitali, il carbonio carbossilico è unito ad altri tre atomi con dei legami
 e, dato che questi legami utilizzano gli orbitali sp2, essi giacciono in un piano e formano tra
di loro angoli di 120°. Il restante orbitale p dell’atomo di carbonio si sovrappone in modo
uguale agli orbitali p di tutti e due gli atomi di ossigeno, creando un’unica nuvola elettronica
che si estende sopra e sotto i tre atomi. Gli elettroni in essa ospitati sono, perciò, delocalizzati e
questo conferisce una notevole stabilizzazione all’anione carbossilato.
O
H
C
O
Effetti dell’ibridazione
L’ultimo fattore che influenza l’acidità di H-A è l’ibridazione di A.
Si considerino le acidità relative di tre composti differenti contenenti legami C-H: etano, etilene
ed acetilene. I loro valori di pKa sono considerevolmente differenti:
Ognuna delle basi coniugate è un carbanione e presenta una carica negativa sul carbonio.
Tuttavia, l’ibridazione del carbonio avente carica negativa è diversa in ogni anione, così che la
coppia solitaria di elettroni occupa un orbitale con una diversa percentuale di carattere s nei
singoli casi.
• Più alta è la percentuale del carattere s dell’orbitale ibrido, più la coppia solitaria è
mantenuta vicino al nucleo e viene condivisa con maggiore difficoltà, e più stabile è la
base coniugata.
Quindi l’acidità aumenta passando dall’etano, all’etilene, all’acetilene, man mano che il
doppietto elettronico solitario del vecchio legame covalente C-H viene ospitato, nell’anione che
si forma in seguito alla dissociazione acida, da un orbitale con maggior carattere s.
Le mappe di potenziale elettrostatico dei tre carbanioni evidenziano che più la coppia solitaria
di elettroni del vecchio legame covalente C-H è attirata vicino al nucleo, meno intensa è la
colorazione rossa sull’atomo di carbonio che ospita il doppietto solitario e la carica negativa.
La seguente tabella illustra tutti i fattori che determinano l’acidità:
La seguente procedura suddivisa in due fasi mostra come questi quattro fattori possano essere
usati per determinare l’acidità relativa dei protoni.
Stadio 1 Identificare gli atomi legati all’idrogeno e fare riferimento agli andamenti previsti
dalla tavola periodica per assegnare l’acidità relativa.
• I legami H-A più comuni nei composti organici sono C-H, N-H, O-H e S-H.
Riferendoci ai primi tre, siccome l’acidità aumenta da sinistra a destra attraverso
una riga, l’acidità relativa di questi legami è C-H < N-H < O-H. Quindi gli atomi di
idrogeno legati ad atomi di carbonio sono normalmente meno acidi degli atomi
di idrogeno legati a qualsiasi altro atomo.
Stadio 2 Se i due atomi di idrogeno di composti differenti sono legati allo stesso elemento,
disegnare le basi coniugate e cercare di individuare altre differenze. Rispondere a
tre domande:
• Ci sono gruppi elettron-attrattori o elettron-donatori che stabilizzano o
destabilizzano la base coniugata?
• La base coniugata è stabilizzata per risonanza?
• Che tipo di ibridazione ha la base coniugata?
Alcoli
Negli alcoli, l’idrogeno è legato all’ossigeno, un elemento fortemente elettronegativo, e la
polarità del legame O-H facilita il distacco di un protone; da un altro punto di vista, l’ossigeno
elettronegativo ospita facilmente la carica negativa degli elettroni del vecchio legame covalente
che restano dopo il distacco del protone.
In quanto molto meno acidi degli acidi carbossilici e degli acidi minerali, gli alcoli non
reagiscono con basi deboli come ammine o lo ione bicarbonato, mentre sono in grado di
reagire, anche se solo in misura molto limitata, con gli idrossidi alcalini quali NaOH. Gli alcoli
reagiscono da acidi invece con i metalli alcalini e con basi forti quali idruro di sodio (NaH), la
sodio ammide (NaNH2) e i reattivi di Grignard (RMgX).
Ma quanto sono acidi gli alcoli? Tutti gli alcoli sono più deboli dell’acqua ad eccezione del
metanolo. Quando si aggiunge acqua ad un alcossido, si ottiene l’idrossido e l’alcol
corrispondente: l’acido più debole, RO-H, viene spostato dai suoi sali dall’acido più forte,
HO-H.
RO-Na+ + H-OH  Na+OH- + ROH
Quando si indaga più a fondo sull’acidità relativa degli alcoli rispetto all’acqua, si nota che la
diversità sta nel gruppo alchilico, il quale non solo rende l’alcol meno acido dell’acqua, ma
tanto più è voluminoso tanto più rende l’alcol meno acido. Tra gli alcoli della serie alifatica il
metanolo è il più forte e gli alcoli terziari sono i più deboli.
Acidità degli alcoli
CH3OH > 1° > 2° > 3°
Costanti di acidità di alcuni alcoli
alcol
pKa
(CH3)3COH
18.00
CH3CH2OH
16.00
HOH
15.74
CH3OH
15.54
CF3CH2OH
12.43
Acido più debole
Acido più forte
La sostituzione alchilica influisce negativamente sull’acidità di un alcol da una parte a causa
dell’effetto induttivo elettron-donatore dei gruppi alchilici che destabilizza lo ione alcossido
ottenuto per dissociazione acida, ma anche a causa dell’effetto che essa ha sulla solvatazione
dello ione. Più facilmente lo ione alcossido viene solvatato dall’acqua, più esso risulta stabile e
più, quindi, la sua formazione risulta essere energeticamente favorita con conseguente
aumentata acidità dell’alcol di provenienza.
Come è stato precedentemente sottolineato, la presenza nella molecola di un alcol di gruppi
sostituenti elettronattrattori quali, ad esempio, gli alogeni, stabilizza lo ione alcossido
corrispondente in quanto tali sostituenti sono in grado di disperdere la carica negativa su una
superficie più grande, rendendo così di conseguenza l’alcol più acido.
Fenoli
I fenoli (Ka  10-10) sono circa un milione di volte più acidi degli alcoli (Ka  10-16 - 10-18); una
conseguenza pratica di questa loro acidità è che i fenoli sono solubili in soluzioni acquose
diluite di NaOH.
I fenoli sono più acidi degli alcoli perché il corrispondente anione fenato è stabilizzato per
risonanza. La delocalizzazione della sua carica negativa sulle posizioni orto e para, attraverso
l’interazione con gli orbitali  del nucleo aromatico, determina un’aumentata stabilità
dell’anione stesso se confrontata con quella del fenolo indissociato.
Le mappe di densità elettronica relative allo ione metossido e allo ione fenato, evidenziano la
maggiore dispersione della carica negativa che caratterizza quest’ultimo anione, rispetto alla
carica fortemente localizzata sull’atomo di ossigeno presente nello ione metossido.
I fenoli sostituiti possono risultare più o meno acidi del fenolo stesso. I fenoli con sostituenti
elettronattrattori sono normalmente più acidi, in quanto questi sostituenti sono in grado di
delocalizzare ulteriormente la carica negativa dello ione fenato corrispondente. Di contro i
fenoli con sostituenti elettrondonatori sono normalmente meno acidi, in quanto questi
localizzano ulteriormente la carica negativa dello ione fenato corrispondente destabilizzandolo.
Costanti di acidità di alcuni fenoli
Fenolo
pKa
p-Amminofenolo
10.46
p-Metossifenolo
10.21
p-Metilfenolo
10.17
Fenolo
9.89
p-Clorofenolo
9.38
p-Bromofenolo
9.35
p-Nitrofenolo
7.15
2,4,6-Trinitrofenolo
1.02
Acido più debole
Acido più forte
Nel caso del nitrogruppo l’effetto induttivo scema con la distanza passando dall’orto- al metaal para-nitrofenolo, ma c’è un effetto mesomero elettronattrattore quando il nitrogruppo si
trova nella posizione orto o nella posizione para, ma non nella posizione meta; anche questo
effetto promuove la ionizzazione attraverso la stabilizzazione dell’anione risultante.
Ci si potrebbe perciò aspettare che gli orto- e i para-nitrofenoli siano più acidi dei
corrispondenti meta-composti, il che in realtà è stato dimostrato sperimentalmente.
Così il 2,4,6-trinitrofenolo, o acido picrico, è un acido assai forte (pKa = 1.02), addirittura più
forte della maggior parte degli acidi carbossilici.
Tioli
Così come l’H2S (pKa= 7.04) è un acido molto più forte dell’acqua (pKa= 15.7), anche i tioli
(pKa= ~ 8) sono acidi molto più forti degli alcoli (pKa= ~16) e anche dell’acqua. Lo zolfo si
trova sotto l’ossigeno nella tavola periodica, è un atomo più grande, possiede orbitali più diffusi
e il legame S-H è relativamente debole. La carica negativa sullo zolfo, presente nell’anione
ottenuto per deprotonazione, è più dispersa di quella localizzata sull’ossigeno. L’anione allo
zolfo è perciò più stabile, rispetto al proprio acido coniugato, di quanto non lo sia l’anione
all’ossigeno.
-
RS:- + HOH
-
RS:- + ROH
RSH + HO
RSH + RO
Acidi carbossilici
Gli acidi carbossilici, anche se molto più deboli degli acidi forti minerali, sono enormemente
più forti della maggior parte degli acidi organici (alcoli, fenoli, tioli).
La costante di acidità per la maggior parte degli acidi carbossilici alifatici e aromatici non
sostituiti ha un valore compreso tra 10-4 e 10-5, che significa che in una soluzione 0.1 M solo lo
0.1% delle molecole sono dissociate, contro il 100% di dissociazione osservato per un acido
minerale forte come l’acido cloridrico.
Gli acidi carbossilici reagiscono facilmente con le basi di Brønsted-Lowry per formare anioni
carbossilato:
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Quali basi si usano per deprotonare un acido carbossilico? Poiché l’equilibrio favorisce i
prodotti di una reazione acido-base quando si formano la base e l’acido più debole, e poiché un
acido più debole ha un pKa più alto, ne risulta la seguente regola generale:
• un acido può essere deprotonato da una base il cui acido coniugato abbia un pKa più
alto.
Poiché il valore di pKa di molti acidi carbossilici è di circa 5, le basi il cui acido coniugato ha
un valore di pKa maggiore di 5 sono sufficientemente forti da deprotonarlo. Per esempio,
l’acido benzoico (pKa = 4.19) può essere deprotonato tanto dall’idrossido di sodio che dal
bicarbonato di sodio, una base debole:
acido più debole (pKa = 15.7)
(H2CO3)
acido più debole (pKa = 6.4)
La seguente tabella elenca alcune comuni basi che possono essere utilizzate per deprotonare gli
acidi.
Perché gli acidi carbossilici hanno un carattere acido molto più pronunciato degli alcoli e dei
fenoli, sebbene entrambi contengano un gruppo ossidrilico? Quando un alcol si dissocia dà il
corrispondente ione alcossido in cui la carica negativa è localizzata su un singolo atomo
elettronegativo, l’ossigeno. Non esistono fattori che stabilizzino l’anione.
Al contrario, l’acido carbossilico dà una base coniugata, lo ione carbossilato, stabilizzata per
risonanza ed il cui ibrido è rappresentato da due strutture di risonanza energeticamente
equivalenti, in quanto ambedue hanno una carica negativa su un atomo elettronegativo, l’atomo
di ossigeno.
Gli acidi carbossilici sono acidi più forti del fenolo perché, nonostante nell’anione fenato
ottenuto per deprotonazione esista la possibilità di una stabilizzazione relativa per
delocalizzazione della sua carica negativa attraverso l’interazione con gli orbitali p del nucleo
aromatico, in un anione carbossilato la delocalizzazione della carica negativa comporta
strutture di identico contenuto energetico; invece, nell’anione fenato, vi sono cinque strutture di
risonanza che disperdono la carica negativa su quattro atomi differenti (tre atomi di carbonio
differenti e un atomo di ossigeno).
Energie relative delle cinque strutture di risonanza dello ione fenato e del suo ibrido
Lo ione fenato è più stabile dello ione etossido, ma meno stabile dello ione acetato, perché
quest’ultimo ha due atomi di ossigeno elettronegativi su cui la carica negativa è delocalizzata,
mentre lo ione fenato ne ha solo uno. Inoltre, le strutture di risonanza 2-4 dello ione fenato
hanno la carica negativa sul carbonio, un atomo meno elettronegativo dell’ossigeno, e non
hanno anelli aromatici intatti. Ne risulta che tali strutture siano meno stabili delle strutture 1 e 5
che hanno la carica negativa sull’ossigeno e che, inoltre, hanno anelli aromatici intatti.
Ne consegue che la stabilizzazione per risonanza della base coniugata è importante nel
determinare l’acidità, ma il numero assoluto delle strutture di risonanza non sempre è
significativo.
Effetto dei sostituenti sull’acidità
La dissociazione di un acido carbossilico è un processo all’equilibrio e ogni fattore in grado di
stabilizzare lo ione carbossilato rispetto all’acido non dissociato sposterà l’equilibrio verso una
maggiore dissociazione e, quindi, si avrà una maggiore acidità. Per esempio, un gruppo
elettronattrattore vicino ad uno ione carbossilato delocalizzerà la carica negativa, stabilizzando
ulteriormente l’anione e aumenterà, quindi, l’acidità. Al contrario, ogni fattore capace di
destabilizzare lo ione carbossilato rispetto all’acido non dissociato diminuirà l’acidità. Un
gruppo elettrondonatore, ad esempio, destabilizzerà l’anione carbossilato riducendo la
dispersione della carica negativa, e ridurrà, pertanto, l’acidità.
I dati riportati nella seguente tabella rispecchiano esattamente l’effetto atteso.
Costanti di acidità degli acidi carbossilici
Struttura
Ka
pKa
Cl3CCOOH
2,3210-1
0.63
Cl2CHCOOH
5,5310-2
1.26
FCH2COOH
26010-5
2.58
ClCH2COOH
1,410-3
2.85
CH3CH2CHClCOOH
13910-5
2.85
BrCH2COOH
12510-5
2.90
ICH2COOH
6710-5
3.17
HCOOH
1,7710-4
3.75
CH3CHClCH2COOH
8,910-5
4.05
C6H5CH2COOH
4,910-5
4.31
ClCH2CH2CH2COOH
2,9610-5
4.52
CH3COOH
1,7510-5
4.75
CH3CH2CH2COOH
1,5210-5
4.81
L’acidità relativa dell’acido acetico,
dimetilpropanoico illustra questi effetti.
dell’acido
2-cloroacetico
e
dell’acido
2,2-
Acidità crescente
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acido 2-cloroacetico
pKa = 2.8
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O H
acido acetico
pKa = 4.8
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pKa = 5.1
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CH3 O
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Stabilità crescente della base coniugata
L’acido 2-cloroacetico è più acido dell’acido acetico perché la sua base coniugata è
ulteriormente stabilizzata da un effetto induttivo di attrazione di elettroni da parte dell’atomo di
cloro, elettronegativo.
L’acido 2,2-dimetilpropanoico è meno acido dell’acido acetico perché i tre gruppi metilici
polarizzabili donano densità elettronica e destabilizzano la base coniugata.
• Maggiore è il numero di sostituenti elettronegativi, più forte è l’acido.
L’acido dicloroacetico è circa 3000 volte più forte dell’acido acetico e l’acido tricloroacetico
12000 volte più forte.
• Più elettronegativo è il sostituente, più forte è l’acido.
Il fluoro, che è il più elettronegativo, produce un aumento della forza dell’acido fluoroacetico
di cento volte, confrontata con quella dell’acido acetico stesso. L’effetto è assai maggiore di
quello prodotto, nella direzione opposta, dall’introduzione di un gruppo alchilico.
O
Cl CH2 C
O
F
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pKa = 2.8
CH2
C
O H
pKa = 2.6
• Più vicino al gruppo COOH è il gruppo attrattore di elettroni, più forte è l’acido.
Infatti, poiché gli effetti induttivi si propagano attraverso legami  e dipendono dalla distanza,
l’effetto del sostituente diminuisce con l’allontanarsi dello stesso dal gruppo carbossilico:
Anche altri gruppi elettronattrattori, per esempio R3N+, CN, NO2, CO, COOR, aumentano la
forza degli acidi carbossilici, la quale è pure accresciuta dai gruppi ossidrilici e metossilici; gli
elettroni spaiati sugli atomi di ossigeno di questi ultimi due gruppi non sono capaci di esercitare
un effetto mesomero nella direzione opposta al loro effetto induttivo, a causa dell’intervento
dell’atomo di carbonio saturo. Questi effetti si vedono chiaramente dai seguenti valori del pKa:
Acido
O2N←CH2←COOH
Me3N←CH2←COOH
NC←CH2←COOH
EtO2C←CH2←COOH
MeCO←CH2←COOH
MeO←CH2←COOH
HO←CH2←COOH
pKa
1,68
1,83
2,47
3,35
3,58
3,53
3,83
Quando si passa agli acidi benzoici sostituiti, i sostituenti sull’anello aromatico donano o
attraggono densità elettronica a seconda della somma del loro effetto induttivo e del loro
effetto mesomero. Questi effetti influenzano notevolmente l’acidità, come si evince dalla
seguente tabella:
Effetto dei sostituenti sull’acidità di acidi benzoici p-sostituiti
Sostituente in para
Ka
pKa
-OH
3.310-5
4.48
-OCH3
3.510-5
4.46
-CH3
4.310-5
4.34
-H
6.4610-5
4.19
-Cl
1.010-4
4.0
-Br
1.110-4
3.96
-CHO
1.810-4
3.75
-CN
2.810-4
3.55
-NO2
3.910-4
3.41
Gruppi attivanti
Gruppi disattivanti
• I gruppi donatori di elettroni destabilizzano la base coniugata, rendendo l’acido da cui
deriva meno forte.
Un gruppo donatore di elettroni destabilizza una base coniugata donando densità elettronica
all’anione carbossilato carico negativamente. Un acido benzoico sostituito con un gruppo
donatore di elettroni ha un pKa più alto dell’acido benzoico.
• I gruppi attrattori di elettroni stabilizzano la base coniugata, rendendo l’acido da cui
deriva più forte.
Un gruppo attrattore di elettroni stabilizza una base coniugata rimuovendo densità elettronica
dall’anione carbossilato carico negativamente. Un acido benzoico sostituito da un gruppo
attrattore di elettroni ha un pKa più basso dell’acido benzoico.
La seguente figura illustra come i più comuni gruppi donatori e attrattori di elettroni
influenzino sia la velocità della reazione di un anello benzenico con gli elettrofili, sia l’acidità
degli acidi benzoici sostituiti:
Acidi solfonici
Sebbene siano molto meno comuni degli acidi carbossilici, gli acidi solfonici sono acidi molto
forti (valori di pKa ~ -7) perché le loro basi coniugate sono stabilizzate per risonanza e tutte le
strutture di risonanza sono energeticamente equivalenti perché delocalizzano una carica
negativa sull’ossigeno. Possono perciò essere deprotonati anche da basi deboli.
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È possibile a questo punto stilare una scala di acidità e basicità relative:
RSO3H > RCOOH > RSH > PhOH > H2O > ROH > NH3 > RH
La scala di basicità delle basi coniugate sarà diametralmente opposta:
-
-
-
-
-
-
-
RSO3 < RCOO < RS < PhO- < OH < RO < NH2 < R
O + H-B
Acidi e basi di Lewis
La definizione di acidi e basi di Lewis è più generale di quella di Brønsted-Lowry:
• Un acido di Lewis è un accettore di una coppia di elettroni.
• Una base di Lewis è un donatore di una coppia di elettroni.
Le basi di Lewis sono strutturalmente identiche alle basi di Brønsted-Lowry. Entrambe hanno
una coppia di elettroni disponibile: una coppia solitaria o una coppia elettronica di un legame.
Una base di Brønsted-Lowry dona sempre questa coppia di elettroni a un protone, mentre una
base di Lewis dona questa coppia a qualsiasi elemento che sia carente di elettroni.
Un acido di Lewis deve essere in grado di accettare una coppia di elettroni, ma ci sono vari
modi perché ciò accada.
Tutti gli acidi di Brønsted-Lowry sono anche acidi di Lewis, ma il contrario non è sempre vero.
Qualsiasi specie che sia carente di elettroni e in grado di accettare una coppia elettronica è
anche un acido di Lewis. Esempi comuni di acidi di Lewis (che non siano anche acidi di
Brønsted-Lowry) comprendono BF3 e AlCl3. Questi composti contengono elementi del gruppo
3A della tavola periodica, che possono accettare una coppia elettronica perché hanno i livelli di
valenza non completi di elettroni.
• In una reazione acido-base di Lewis, una base di Lewis dona una coppia di elettroni ad
un acido di Lewis.
Ogni reazione organica in cui una specie dona una coppia elettronica ad un’altra specie può
essere classificata come reazione acido-base di Lewis.
Le reazioni acido-base di Lewis rappresentano un comportamento generale in chimica
organica.
• Specie elettron-ricche reagiscono con specie elettron-povere.
Nella più semplice reazione acido-base di Lewis si forma un legame e nessun legame viene
rotto. Ciò è illustrato dalla reazione del BF3 con H2O. Il trifluoruro di boro ha solo sei elettroni
intorno al boro, quindi è la specie carente di elettroni, l’acido di Lewis. L’acqua ha due coppie
solitarie sull’ossigeno, quindi è la specie ricca di elettroni, la base di Lewis. L’acqua dona una
coppia di elettroni al trifluoruro di boro per formare un nuovo legame.
Confronto tra acidi e basi di Brønsted-Lowry e acidi e basi di Lewis
Tipo
Definizione
Caratteristica strutturale
Esempi
Acido di Brønsted-Lowry
Donatore di un protone
Un protone
HCl,
H2SO4,
H2O,
CH3COOH, CH3SH
Base di Brønsted-Lowry
Accettore di un protone
Una coppia solitaria o un
legame 
-
Acido di Lewis
Accettore di una coppia
di elettroni
Un protone, o un livello di
valenza incompleto, o una
carica positiva parziale
BF3, AlCl3, HCl, CH3OOH,
H2 O
Base di Lewis
Donatore di una coppia
di elettroni
Una coppia solitaria o un
legame 
-
OH, -OCH3, H- ,
NH3, CH2=CH2
OH, -OCH3, H- ,
NH3, CH2=CH2
Reazioni acido-base
1. Un acido di Brønsted-Lowry dona un protone ad una base di Brønsted-Lowry:
2. Una base di Lewis dona un coppia di elettroni ad un acido di Lewis:
-
-
NH2,
NH2,
Ammine
Le ammine, similmente all’ammonica, sono composti basici in quanto presentano un doppietto
elettronico non condiviso localizzato sull’atomo di azoto.
Le ammine reagiscono come basi con molti composti organici e inorganici.
R NH2 +
base
H A
+
R NH3
acido
acido coniugato
pKa circa 10-11
+
: A-
Per favorire i prodotti il pKa di HA
deve essere minore di 10
Quali acidi è possibile usare per protonare un’ammina? In una reazione acido-base l’equilibrio
favorisce la formazione dei prodotti quando si formano un acido e una base più deboli. Poiché
il pKa di molte ammine protonate è 10-11, il pKa dell’acido di partenza deve essere minore di
10 per favorire la formazione dei prodotti all’equilibrio. Le ammine vengono quindi protonate
efficientemente da acidi inorganici forti come HCl e H2SO4, ma anche dagli acidi carbossilici.
La forza di una base, RNH2, in acqua, può essere definita considerando l’equilibrio:
La costante di equilibrio è data da:
Kb
RNH OH 


3
-
RNH 2 
in cui è considerata costante la concentrazione dell’acqua che è presente in larghissimo eccesso.
La maggior parte delle alchilammine semplici ha una forza basica simile, con Kb comprese
nell’intervallo tra 10-3-10-4. Invece le ammine aromatiche hanno valori di Kb intorno a 10-10.
Ammoniaca:
Kb = 1,810-5
Ammine alifatiche:
Kb  10-3-10-4
Ammine aromatiche:
Kb  10-10
Come nel caso della Ka, anche la Kb è di solito espressa come pKb (pKb = -logKb) per motivi di
convenienza; ne consegue che quanto più piccolo è il valore numerico della pKb, tanto più forte
è la base a cui esso si riferisce.
La forza delle basi può anche essere espressa riferendosi al pKa, il che fornisce una scala
continua per gli acidi e per le basi. La Ka (e quindi anche il pKa) di una base RNH2 rappresenta
una misura della facilità con cui RNH3+, il suo acido coniugato, cede un protone, cioè l’acidità
di RNH3+.
• Più debole è l’acido coniugato, più alto è il suo valore di pKa e più forte è la base.
In altre parole, più basica è l’ammina, più fortemente essa lega il protone cosicché lo ione
ammonio corrispondente è meno acido. Inversamente, meno basica è l’ammina, meno
fortemente essa lega il protone cosicché lo ione ammonio corrispondente è più acido.
I valori di pKb in acqua possono essere convertiti nei corrispondenti pKa per mezzo della
seguente relazione:
pKa + pKb = 14,00 (a 25°C)
Pertanto, se si conosce la Ka dello ione ammonio, si conosce anche la Kb della base amminica
corrispondente e viceversa.
Per confrontare la basicità di due o più ammine, ricordare le regole seguenti:
• Qualsiasi fattore in grado di aumentare la densità elettronica sull’atomo di azoto,
causa l’aumento della basicità dell’ammina.
• Qualsiasi fattore in grado di diminuire la densità elettronica sull’atomo di azoto, causa
la diminuzione della basicità dell’ammina.
Ammine alifatiche
La forza crescente di una base azotata è correlata alla facilità di assumere un protone e, perciò,
alla disponibilità del doppietto elettronico spaiato sull’azoto e alla stabilità dello ione formatosi
dopo protonazione.
Prima di tutto le ammine sono più basiche degli alcoli e degli eteri per la stessa ragione per cui
l’ammoniaca è più basica dell’acqua: l’azoto è meno elettronegativo dell’ossigeno e può
ospitare meglio la carica positiva dello ione.
In un’ammina alifatica i gruppi alchilici causano, per effetto induttivo elettron-donatore,
l’aumento della densità elettronica sull’azoto; inoltre i gruppi alchilici elettrondonatori tendono
a disperdere la carica positiva dello ione ammonio sostituito e perciò lo rendono più stabile di
quello non sostituito. Di conseguenza uno ione ammonio viene stabilizzato dall’effetto
induttivo esattamente come viene stabilizzato un carbocatione. Ciò rende un’alchilammina più
basica dell’ammoniaca.
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Ci dovremmo aspettare, quindi, di vedere il seguente andamento della forza basica:
(CH3)3N > (CH3)2NH > CH3NH2 > NH3
L’introduzione di gruppi elettronattrattori, per esempio -Cl, -NO2, in vicinanza del gruppo
amminico, provoca, invece, la diminuzione della basicità a causa dell’effetto induttivo
elettronattrattore dei sostituenti che da un lato rende il doppietto libero meno disponibile per
essere messo in comune con un acido, dall’altro destabilizza lo ione ammonio rispetto alla base
amminica dalla quale deriva, concentrandone la carica.
Ammine aromatiche
Le ammine aromatiche sono notevolmente più deboli dell’ammoniaca, conseguentemente delle
alchilammine, avendo delle Kb di 10-9 o meno. Le ammine aromatiche sono meno basiche
poiché gli elettroni della coppia solitaria sull’azoto sono delocalizzati per interazione con il
sistema di elettroni  dell’anello aromatico e sono quindi meno disponibili per un legame con
una specie acida. Le ammine aromatiche, infatti, sono stabilizzate dalla risonanza:
La maggior parte di questa stabilizzazione andrebbe perduta a seguito della protonazione (o
reazione con un altro acido), come si evince dalle strutture di risonanza dello ione anilinio che
non possiede più il doppietto elettronico spaiato sull’azoto.
Ne consegue che le ammine aromatiche sono meno basiche e la scarsa basicità è dovuta proprio
al fatto che la risonanza stabilizza l’ammina in misura maggiore dello ione e perciò
l’assunzione di un protone per l’anilina risulta “energeticamente svantaggiosa”.
Le ammine aromatiche sostituite possono essere più basiche o meno basiche dell’anilina. I
sostituenti elettrondonatori, che accrescono la reattività di un anello aromatico verso la
sostituzione elettrofila, causano un incremento anche della basicità in quanto determinano un
aumento della densità elettronica sull’anello e sul gruppo amminico.
D
NH2
D
-NH2
-OH
-OR
-NHCOR
-R
I sostituenti elettronattrattori, che diminuiscono la reattività dell’anello verso la sostituzione
elettrofila, riducono anche la basicità dell’ammina aromatica in quanto determinano un
abbassamento della densità elettronica sull’anello e sul gruppo amminico.
A
NH2
A
-X
-CN
-CHO
-SO3H
-COR
-NO2
-COOR
NR3+
-COOH
CX3
Forza basica di alcune aniline p-sostituite
Sostituente in para
pKb
-NH2
7.85
-OCH3
8.70
-CH3
8.92
-H
9.38
-Cl
10.00
-Br
10.14
-CN
12.26
-NO2
13.00
Gruppi attivanti
Gruppi
disattivanti
Ammine eterocicliche aromatiche
Nel pirrolo, il doppietto elettronico solitario sull’azoto risiede in un orbitale p, perpendicolare
al piano della molecola, e fa parte del sistema aromatico. Il doppietto elettronico è quindi
delocalizzato su tutti gli atomi dell’anello a cinque termini, e non è disponibile per assumere un
protone.
Se si forzasse la protonazione del pirrolo sull’azoto, il catione che si otterrebbe risulterebbe
notevolmente destabilizzato rispetto alla molecola neutra a causa della perdita di tutto il suo
carattere aromatico e, conseguentemente, della sua stabilità.
La conseguenza è che il pirrolo è una base molto più debole di un’arilammina, infatti il suo pKb
è circa 13,6 contro a 9,38 per l’anilina.
Nella piridina, il doppietto elettronico non condiviso occupa un orbitale sp2, sullo stesso piano
dell’anello, che non è parte del sistema aromatico.
L’ibridazione dell’orbitale che contiene il doppietto elettronico non di legame ha effetto sulla
basicità: questo fenomeno può essere dimostrato confrontando la basicità della piridina con
quella della piperidina, il suo derivato alifatico completamente ridotto.
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Il doppietto elettronico non di legame della piperidina si trova in un orbitale sp3, che ha il 25%
di carattere s, contrariamente al doppietto elettronico della piridina che occupa un orbitale sp2,
che ha il 33% di carattere s.
La piridina è una base più debole della piperidina perché, quando la percentuale di carattere
s dell’orbitale che contiene il doppietto elettronico non condiviso è più alta, tali elettroni
sono attratti maggiormente verso il nucleo dell’azoto e sono trattenuti più saldamente da
esso, quindi divengono meno disponibili per la formazione di un legame con un protone.
Di conseguenza, il valore di pKb della piridina (8.7) è molto più alto dei quello della piperidina
(2.7).
Altre basi
La spiccata basicità degli ioni alcossido (derivati dalla deprotonazione degli alcoli) è dovuta al
fatto che, similmente allo ione idrossido, essi posseggono tre doppietti elettronici non condivisi
e una carica negativa; tuttavia nel caso degli ioni alcossido l’effetto elettrondonatore dei gruppi
alchilici li rende più disponibili, rispetto allo ione idrossido, a condividere i loro doppietti
elettronici spaiati accrescendone perciò la basicità. Inoltre essi sono le basi coniugate di acidi
molto deboli, e gli alcoli sono acidi più deboli dell’acqua (ad eccezione, come abbiamo già
visto, del metanolo).
base più forte
base più debole
R O
H O
-
H+
R OH
acido più debole
H OH
acido più forte
H+
Nei composti di Grignard, il legame carbonio-magnesio è polarizzato rendendo l’atomo di
carbonio sia nucleofilo che basico. La mappa del potenziale elettrostatico dello ioduro di
metilmagnesio, ad esempio, indica (in rosso) in maniera inequivocabile il carattere elettronricco
del carbonio legato al magnesio.
Formalmente un reattivo di Grignard può essere considerato il sale di magnesio, R3C- +MgX, di
un acido al carbonio, R3C-H. Tuttavia, dal momento che gli idrocarburi saturi sono acidi così
deboli, con valori di pKa che cadono nell’intervallo da 44 a 60, i carbanioni sono basi molto
forti. Pertanto i reattivi di Grignard sono sostanze estremamente basiche, capaci di estrarre
idrogenioni da tutti i composti con idrogeni legati ad atomi più elettronegativi del carbonio
(H2O, ROH, RCOOH, NH3, RNH2, R3NH), formando un idrocarburo.
base più forte
base più forte
acido più forte
pKa 15.7
acido più forte
pKa 15 - 18
acido più debole
pKa 40 - 50
acido più debole
pKa 40 - 50
base più debole
base più debole
I composti di Grignard sono basi anche più forti dello ione idrossido e degli ioni alcossido;
come già sottolineato, tali reattivi possono essere considerati basi coniugate di alcani. Tuttavia,
gli idrocarburi saturi sono acidi più deboli dell’acqua e degli alcoli, per cui le loro basi
coniugate, i composti di Grignard, posseggono una forza superiore alle basi coniugate
dell’acqua, lo ione idrossido, e degli alcoli, gli ioni alcossido.
H+
R MgX
R O
H O
-
-
R H
pKa 40 - 50
R OH
pKa 15 - 18
H OH
pKa 15.7
H+
H+
Gli idruri (idruro di sodio, idruro di litio etc.) sono basi fortissime in quanto il loro acido
coniugato, la molecola di idrogeno, non è acido e non tende a cedere protoni. La molecola di
idrogeno sarebbe un acido ancora più debole di una molecola di alcano perché il legame
idrogeno-idrogeno non è polare, mentre quello carbonio-idrogeno lo è, seppur minimamente.
Quindi gli idruri sono basi più forti dei composti di Grignard e degli ioni alchiluro.
base fortissima
: H-
H+
H H
non acido
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