Altalanos és szervetlen kémia — 4. hét

Kovalens kotés

= A kovalens kétés kialakulasakor szabad atomokbdl
molekulak jonnek létre.

= A molekulak létrejétte mindig energia csokkenégiel

Bond dissociation encrgy

Potential energy——»

Bond length

Distance between nuelel —e-

A kovalens kotés polaritasa

= Apoléaris kovalens kétés:
o két atom korli elektronisiiség azonos lesz (nem
alakul ki toltéseloszlas)
m Poléris kovalens kotés:
o a nagyobb elektronegativitasu atomnal kialakul eg
parcidlis negativ) toltés, mig a kisebb elektro-
negativitasu atom koril egy részleges pozidiy (
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Molekulak polaritasa

m a kotés-polaritas és a molekula alakja egyittesen
hatarozzédk meg
dip6lus momentum: a parcidlis toltés és a tavolsag
szorzata
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Molekulak polaritasa

» Apolaris molekula

o ha a kovalens kétés apolaris akkor a molekulanassnin
dip6lus momentuma

o ha kovalens kotés poléaris és szimmetrikus molekula az
azonos nagysagu de ellentétes iranyitottsagu
dipélusmomentumok kioltjak egymast

= Poléaris molekula

ha a polaris kotések neme—++—> ©\
szimmetrikusan helyezkednekO=C—©O @ o

el a molekulanak lesz dipélus

momentuma (none)

A kovalens kotés elmélete

Vegyértékelektronpar taszitasi elmélet (VSEPR

= az atomok kdt és nemkdt elektronparjai ugy
helyezkednek el a térben, hogy egymastél minél
tavolabb legyenek

= A kdzponti atom korl milyen elektron-csoport
elrendeddés alakul ki - szabélyos térbeli geometridk

o nemkdt elektronparok megléte torzitani fogja a molekulat,
a kotésszoget

| Vegyértékelektronpar taszitasi elmélet
(VSEPR)
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A kovalens kotés elmélete

Vegyértékkotés — elmélet (VB)
n a kotés az atompalyak atfedésével jon létre
= egyszeres kotés johet létre a kotéstengely mentén,
ahol az elektrorisliség a két atom kozotti térben a
legnagyobb §-kotés)
S-S, S-p és p-p atfedés lehetséges

Vegyeértékkotés — elmélet (VB)

n Kkettss vagy harmas kotés-kotések) szimmetrikusan
veszik korul a magokat 6sszekdengelyt
o csak p-p atfedéssel valoésulhat meg

o a molekula alatt és felett, illetve a molekulétieés mogott
a legnagyobb az elektrairiség

I W 1)

o bond

| Vegyértékkotés — elmélet (VB)

= nagyobb atfeddisktések jonnek Iétre, ha az atom-
palyak kombinalédnak — hibridizacio
o A hibridorbitalok 6nalléan nem léteznek, azonbamfalis
felhasznalasuk nagyban megkénnyitik a molekuldl
elektronhéj szerkezetének leirasat.




| Vegyértékkotés elmélet (VB)

= az atompalyak kombinalédasa azobzeltes
gerjeszédésével jar

= annyi hibridpéalya keletkezik, ahany atom-pélya vett
részt a kombinalddasban

alapa"apof = a hibridpélyak atfedésévela

. kotések alakulnak K
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m a maradék p-palydkbdl jon létre]
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. = a hibridpéalyék alakja megszabijg

a molekula-geometriat

| Hibridpalyak és kétések kialakulasa

/// Be sp hibridpalyai

Be-atom hibridizaciéja
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Hibridpalyak és kotések kialakulasa
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Hibridpalyak és kotések kialakulasa
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Molekulaorbital elmélet (MO)

= az elektronok a molekulakban olyan médosult palpa
helyezkednek el, amelyek a molekula egészé
tartoznak

= a molekulapalyak az eredeti atompalyak kombinalé-
dasaval jonnek létre
= a kapcsolddé elektronok az atompalyak felhasadasal
kialakulé kot és lazito palyakon helyezkednek el
LCAO (atompalyak linearis kombinaciéja)
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Molekulapalya-elmélet (MO)

= a molekulapélyak feltéddésére ugyanazok a szabalyg
érvényesek, mint az atompalyaknal

o energiaminimum elve, Pauli-elv, Hund szabaly
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| Molekulapalya elmélet

Delokalizalt kotés

m az elektronpér nem csak két atortiterében
lokalizalodik (talalhatd) — csak—kotés lehet
o rezonancia-képlettel jelslve
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Mésodlagos kémiai kdtések

= Van der Waals féle kdtések - lezart elektronhéju
atomok vagy molekulak kozott alakul ki
o diszperziés hatas (London-féleky
o indukcids effektus
o orientacios hatas (dipol-dipol kélcsénhatés)

» Hidrogénkétés — N, O vagy F atomhoz kotott
hidrogén-atom és egy masik N, O, F maganyos
elektronparja kozott létrejott kapcsolat




| Diszperzios hatas — London-féleler

= apoléris molekuldk kdzott 1ép fel

= molekulak kozott fellép pillanatnyi polarizacio
okozza
o annal ebsebb, minél kdnnyebben polarizalhaté a molekula
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Indukcids effektus

m dip6lus molekula és apolaris molekula kdzott
kialakulé kolcsénhatas - indukalt dipdlus jon létre

= rovid tavolsadgokon belil hat
= nagyon kis energiaju
= pl. 1,és HO

2 X B B

Orientacios hatas — dipdl-dipdl kt‘)lcsdnhatils

= allando6 dipo6lust molekuldk kdzoétt alakul ki

m az egyik molekula dip6lusanak tere iranyitja a tobbi
molekulat - ellentétes toltépolusaik kerilljenek
egymas kozelébe

= a molekuldk szoros, 0 Q a

térben kozelebbi kapcsolata
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| Hidrogén-kotés

= nagy EN atomhoz (O, N, F) kotott H-atom és eg

masik O, N vagy F-atom maganyos elektronparj

kozott alakul ki

= donor és akceptor molekulak kozétt &' O 'O
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| A hidrogén-kotés jellents

m térben iranyitott kotések — a kdzponti atomok magényo
elektronpérjanak irdnya miatt

a —H- kotések legtobbszor liearisak
m kotéshossza sokkal nagyobb, mint a kovalens ©-Hi,
és F-H kotéseké (100, 97, 92 pm)

O-H0 276 pm & - T '
O-H*N 288 pm & & X sl I
N-H'O 304 pm L. & . P
N-H-N 310 pm < P L i .

»

| A hidrogén-kotés jellents

m a kotés energidja kisebb (10-40 kJ/mol), mint a
kovalensé (150-500 kJ/mol), de nagyobb, mint a Vah
der Waals kotésekeé (1-10 kJ/mol)

» intermolekularis és intramolekularis kapcsolat rele




