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REAKTIONSTYPER INOM ORGANISK KEMI

Avgor vilka reaktionstyper nedanstiende reaktioner representerar. Ange dven de
olika reaktionsformlerna. (bide summaformler och strukturformler!)

1, propan + klorgas —_— 1-klorpropan

2, 1-buten + brom ——> 1,2-dibrombutan
5 etanol + pentansyra 39 etylpentanoat

4. 2-pentyn + klorvite ———3» 3-klor 2-penten
S, etanol P etanal

6. 2-butanol —3 butanon |

7. eten ¥ polyeten |

8. etanol —> eten -r

9. etanol >

dietyleter

12.  metylmetanoat + vatten » metanol + myrsyra




REAKTIONSMEKANISMER

Elektrofil och nukleofil. Tv4 nya begrepp maste du bekanta dig med, elektrofil
och nukleofil. Ett elektrofilt reagens “tycker om” elektroner och soker sig till
positioner med stor elektrontithet. Elektrofila reagens &r ofta positivt laddade eller
har pé annat sitt elektronunderskott. BF3 &r ett elektrofilt reagens, eftersom
boratomen endast har sex elektroner i sitt yttersta skal. Motsatsen till elektrofila
reagens kallas nukleofila reagens. Ett nukleofilt reagens har elektronéverskott

t.ex. i form av en negativ laddning och séker sig till positioner med elektronun-
derskott. Ammoniak, NH3, ar ett nukleofilt reagens darfor att kviveatomens fria
elektronpar litt attackerar ett elektrofilt reagens.
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elektrofila reagens nukleofila reagens

Vid alla slag av kemiska reaktioner bryts och bildas bindningar. Eftersom atomer i
kovalenta féreningar hélls samman av elektronpar innebir en reaktion alltid en
fordndring i elektronfordelningen. Det &skéadliggér man ofta genom att med pilar
visa hur elektronernas lagen forindras vid en reaktion. Observera att pilarna i
mekanismerna ailtid visar elektronernas rorelser. For aminen i reaktionen (s. 44)
skriver vi:

Reaktionsformel: R-NHj + H20 — R-NH3* + OH"

Reaktionsmekanism:
E 0 .
R—!;!fl-l_\ ’/(:)}-H —_— R—r;l‘-’l-H + 10—H
H H : H

Med ord brukar man uttrycka mekanismen ovan sa hir: Det fria elektronparet pa
aminens kvdveatom attackerar en viteatom i vattenmolekylen. Hér ser vi att
ammoniak (och dirmed aminen) &r ett nukleofilt reagens, som attackerar Ht i
vatten. Syreatomen i vattenmolekylen drar da till sig elektronparet som bundit
viteatomen. En positivt laddad ammoniumf6rening och en hydroxidjon bildas.
Laddningar sitts inom en ring for att man létt ska kunna skilja mellan ett elektron-
par och ett minustecken. V '

P4 liknande sitt kan den reversibla reaktiongn tecknas:
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Har ser vi att ett av hydroxidjonens fria elektronpar attackerar en véteatom i
ammoniumforeningen. Elektronparet som tidigare bundit viteatomen blir nu ett
fritt elektronpar pé kviveatomen i aminen. Hydroxidjonen i reaktionen &r

nukieofil och s¥irer =i vl nooticonen mel eelrronunierzh ot



Formell laddning. Vi kan dven | ® -
studera laddningarna i reaktionen: —'i"_ —— -—T-

Kvédveatomen i den viénstra formeln omges av fyra elektronpar, dvs. atta elektro-
ner. Samtliga elektronpar delas mellan kvéveatomen och nigon annan atom. D3
man riknar valenselektroner bokfors en elektron i delade elektronpar till vardera
atomen som ingér i bindningen. Kviveatomen, som stér i grupp 15 i det perio-
diska systemet ska for att vara oladdad, dvs. neutral, ha fem valenselektroner. I
ammoniumf6reningen har den fyra. Det saknas en valenselektron. Kviveatomen
far darfor formellt en positiv laddning. I foreningen till héger ingar kviveatomen i
en amin. Den har ett fritt elektronpar och delar tre elektronpar med andra atomer.
Den har dérfor fem valenselektroner och saknar laddning.

P& samma sitt kan vi studera syreatomen. Syreatomen i hydroxidjonen hartre e __ -
fria elektronpar och delar ett elektronpar med viteatomen. Det dr sammanlagt o— — ’f_
- sju valenselektroner. I det periodiska systemet star syre i grupp 16 och ska ha

sex valenselektroner for att vara oladdad. Syreatomen i hydroxidjonen har darfor
en negativ laddning, P4 motsvarade sétt kan man forklara att syreatornen i vatten
ar formellt oladdad.

Syreatomens laddning

lil
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20:5 Ange formell laddning for varje 2 loil o=H \/Q/N\@
atom i féljande foreningar och joner.
’ svavelsyra fenolation nitration anifiniumjon
20:6 Skriv strukturformler for och ange
formellladdning fér varje atomif6ljande
foreningar. Forklara dven vilken geome-
trisk form respektive molekyl har:
a) ozon (O3, foreningen &r inte cyklisk),
b) koldioxid, c) svaveldioxid,
d) vitekarbonatjon (HCO3),
e) acetatjon.
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