HEMIJSKE VEZE, II deo




HEMIJSKA VEZA, |l deo

Govoricemo samo o kovalentnoj vezi i nekim savremenijim
teorijama koje objasnjavaju ovu vezu.

PodsecCanje: Luisova (elektronska) teorija kovalentne veze

zasnivala se na

- stvaranju zajednickog elektronskog para koji kruzi oko oba
atoma u vezi |

- pravilu okteta.

Stvaranje zajednicCkih elektronskih parova lezi u osnovi svih

teorija kovalentne veze, ali ...

Otvorena pitanja:
- Zasto dolazi do stvaranja stvaranja zajednickih elektronskih
parova i koliko Ce takvih parova nastati (c-veza, n-veza)?

- Kakva cCe biti geometrija (oblik) molekula®?

SLAGANJE EKSPERIMENTA | TEORIJE!!!



Talasna funkcija elektrona, ¥, ima dva dela:

- funkcija radijalne raspodele,

- funkcija ugaone raspodele (pokazuje oblik | polozaj

atomskih orbitala u prostoru).

Pri gradenju hemijske veze moramo voditi racuna o:

- obliku orbitala (s, p, d, f),

- njihovoj prostornoj usmerenosti (Npr. py, Py, P,) |

- broju elektrona na orbitali (0, 1, 2).
Da bi doslo stvaranja zajedniCkog elektronskog para mora
doci do priblizavanja atoma i preklapanja atomskih orbitalal!

Primeri nastanka o-veza (primarnih veza):

dve s-orbitale ©+© @D @

povecanje
elektronske

sipotida () pe



dve p-orbitale ’ .’ 0
dve d-orbitale "0"

o-veza nastaje preklapanjem orbitala duz ose koja prolazi
kroz jezgra dva atoma (medunuklearne ose)!

Primeri nastanka n-veza (sekundarnih veza):
dve p-orbitale  p i d-orbitale dve d-orbitale

o D QG
K NS GRS

n-veza nastaje bocnim preklapanjem orbitala, koje je manje
efikasno (slabija veza)!



Postoji | 6-veza (d,2-d,2), ali je ona nebitna za nas.
Nemoguce kombinacije (neto preklapanje jednako je nuli):

TEORIJA VALENTNE VEZE (VV, VB)

Molekul H, sastoji se od dva atoma sa jezgrima A | B,
kao | elektronima e(1) i e(2) suprotnih spinova.

e(1) €(2)

Sile privlaCenja (4), prikazane

punim linijjama, jace su od sila
odbijanja (2), prikazane

Isprekidanim linjamal!! ...




Objasnjenje Teorije VV (Hajtler i London, 1927. god)

O @ Fall)  Wg(2) Energija izmene

elektrona koja je bitna
za stabilizaciju

@@ Ya(1)-¥p(2) molekula

CUD  a= ¥a)¥5() + ¥4(2) ¥o(1)

odbijanje

Razmatranje
e n e rg etS kl h rastojanje izmedu jezgara B

S —
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0— —
. /,—”_ )
promena.
ukupna
privlagenje potencijflna
energija

<

najstabilnije rastojanje
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Da bi se usaglasili eksperiment i teorija Cesto treba uzeti u
obzir da je veza polarna.
A - udeo jonske veze u kovalentnoj polarnoj vezi

Wiy = (1-4) [Pa(1)-Wp(2) + Pa(2)- Pe(1)] + A [Pa(1) Wa(2) + Wp(1)-Vp(2)]

Primena Teorije valentne veze
- Razmatraju se dve po dve atomske orbitale koje
ucCestvuju u stvaranju veza — ostale ne razmatramo.

- Po potrebi (opet radi usaglasavanja sa eksperimentom)
uzima se u obzir mogucnost hibridizacije — kombinovanje
atomskih orbitala Cime se dobijaju nove, hibridizovane
atomske orbitale jednake energije (degenerisane). (Poling!)

Jednostavan primer - HCI

Prvi korak: napisati elektronsku konfiguraciju svih atoma.
Drugi korak: nacrtati strukturnu formulu jedinjenja.

Treci korak: objasniti nastanakseza i geometriju molekula.



H: 1st
1-Cl: 1522s522p83s23p°, tj. [Ne]3s?3p° 3p

H,0

O: [He]2s22p* 2" O

8 [ ] p 23 H/ \H
Posto je ugao izmedu p-orbitala 90 °, ugao H-O-H trebalo bi
da bude 90 °, on medutim iznosi 104,5 °. PROBLEM!
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2D T Ugljenik bi trebalo da
oC  [He]2sw2p > gradi samo dve veze.
E Opet problem!

=

Ti problemi se reSavaju upravo uvodenjem hibridizacije.
Oblik hibridizovanih orbitala?

S+p @D sp (50 % s- 1 50 % p-karaktera)
S+ 2p sp? (33 % s- | 66 % p-karaktera)
s+ 3p G>°@ sp3 (25 % s- i 75 % p-karaktera)

Broj hibridnih orbitala?
Broj o-veza + broj slobodnih elektronskih parova.

Zasto nastaju?

Dobija se sistem sa nizom energijom, to jest sa jaCim
kovalentnim vezama (bolje prekiapanje orbitala).



Kako nastaju? osnovno = pobudeno = molekul
stanje stanje

1

1

N E

—~7
2

2s

sp’
H,O

A4 (12412
HH

Najvazniji tipovi hibridizacije i1 prostorni raspored orbitala?

s+p = dve sp

S+2p = tri sp?

s+3p = Cetiri sp?

d+s+2p = Cetiri dsp?

d+s+3p = pet dsp?® ili sp3d
2d+s+3p = Sest d?sp? ili sp3d?

4d+s+3p = osam d*sp3 ili sp®d*

linearan

trougaoni (trigonalni)
tetraedarski

kvadratni (retko)
trigonalno-bipiramidalni
oktaedarski

kubni (kocka)



Najvazniji tipovi hibridizacije | odgovaraju¢a geometrija:

Sp oo Sp? 0—{ Hﬁ
J o

linearan _ {
trougaoni ugaoni
. O/Q.eﬂ : - e Elektronski parovi,
Sp ® ob bilo da su slobodni,
triginalno- : :
tetraedarski -pirgamidalni ugaoni bilo da su u
; 2 ; vezama,
Fi§p . | 5  medusobno se
I 9 e - odbijaju i teZe da se
Sp3 . maksimalno udalje
tiginalno- iy klackalice  OblikslovaT  jinearan  jedni od drugih!
-bipiramidalni
d?sp3
1
sp3d? | |
. oblikslovaT linearan
oktaedarski kvadratno- kvadratno
-piramidalni -planarni

Za objasnjenje geometrije molekula postoji i VSEPR-metoda
(Valence Shell Electron Pairs Repulsion).



BeF,(9)
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F—Be—F

ugao: 180 ° (linearan molekul)




BeF,(9)

hidridizacija: jedna s-orbitala + jedna p-orbitala — dve sp-hibridne orbitale

1

&

180°

sp hibridizovani
atorgnBze




BF;(g) 5B:[He]2s22pt

oF: [He]2s%2p>

m —= ] [—=
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BF3(9)
hidridizacija: jedna s-orbitala + dve p-orbitale — tri sp2-hibridne orbitale

v | y | )
o 120°
P, Py
/

sp? hibridizovani
atom B

§

O

Ima jednu praznu orbitalu — sposoban da bude akceptor
elektronskog para, kada postdje sp3-hibridizovan.



CH, C: [He]2s?2p? (M - i
2p Sp3

2s

ugao H—-C-H: 109,5 °

Y

sp? hibridizovani atom C

slicno CCl,, CF,, CIT—MICI?,,
CHBrCII, CCLF,, H,C—CH, itd.

CH,




NH, .N:[He]2s22p3 M —= DI
2p Sps

2s

ugao H—N—-H: 107 °

Y

sp? hibridizovani atom N

u hibridnim orbitalama se nalaze
slicno NCIl,, NH,OH, H,N-NH, itd. | slobodni elektronski parovi!



i —= |
H,O sO: [He]2s%2p* 2p b

Kod H,S ugao H-S—H iznosi 93 ° — nema hibridizacije!

Ugao H-E—H opada sa povecanjem broja slobodnih
elektronskih paroval
Zakljucak:

Slobodni elektronski parovi zauzimaju veci deo prostora
od elektronskih parova koji Cine hemijsku vezu.

Radi se o tome da slobodni elektronski parovi pripadaju
samo jednom atomu (elektronski parovi koji Cine hemijsku
vezu podeljeni su izmedu dva atoma), tako da se nalaze
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blize jezgru centralnog atoma.




PCl, 5P: [Ne]3s23p33d°
Analogija NH;, ugao CI-P—ClI iznosi oko 100 °.

PCIl. Voditi racuna da NCI; ne postoji (nema d-orbitala) !

L] d

TN s == [HUN 3d —= 111NN
3p ] 3 sp’d 3d

3s 3s

ekvatorijalna cl

—lg—=Cl /
ravan Y'\ / cl

Cl Cl

[PCl]- sp3d?-hibridizacija, jedna veza koordinativna,
oktaedarski (videti siedeci slajd!)



SF,

16S: [Ne]3s23p*3d ©

[
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3s

3d
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3s

MIIT]

il

3p

s ==([NHHH| LT

sp’d

3d

Slobodan elektronski par uvek se smesta u ekvatorijalnu

Sk,

1

1

3s

3d

—=

sp’df 3d




OGRANICENJA

Tokom hibridizacije mogu se kombinovati samo
orbitale bliskih energija (ako dolazi do hibridizacije,
orbitale moraju biti iz istog ili susednih energetskih nivoa).

Posledice:
1. perioda: H, He nema hibridizacije
2. perioda: Li ... Ne samo s- i p-orbitale (sp, sp?, sp?)

3, 4. ... perioda svi tipovi hibridizacije
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VISESTRUKE VEZE

TipiCne za elemente druge periode, manje zastupljene kod
elemenata treCe periode, manje-vise nebitne kod elemenata
ostalih perioda.

ZASTO? Visestruku vezu mogu da grade samo atomi kod kojih
su posle hibridizacije (sp ili sp?) zaostale nehibridizovane p-orbitale!

H H

CEkd H—C=C—H H—C=N: 0O=C=0
/ G \

Hsp2 oo sp sp sp (sp) sp
C.H, 11 11

—@:E?’Eﬂa@) -f"—“ G ) — —(:E—:%EE@ )

I 1 | 1
OTMF

G-veza n-veza ukupno



~H H—C=C—

JEDNA n-VEZA
‘ DRUGA T-VEZA

7,

H

JEDNA n-VEZA

eten etin

Sve jednostruke veze su o-veze.
U viSestrukoj vezi - jedan elektronski par Cini o-vezu, a ostali
pripadaju w-vezama.

©TMF



Rezonanca | delokalizacija elektrona

. 0° 0 0
jon NOg: | > | - ! red veze 1,33
zN% Ny AN

2
0“0 o Yo 07 T0g

Do delokalizacije, u stvari, dolazi kada u stvaranju veze
ucestvuje vise od dve atomske orbitale.

Atom N je sp2-hibridizovan. Sta to znadi?

Jedan elektronski par delokalizovan je na tri veze, odnosno
nalazi se u molekulskoj w-orbitali koju obrazuju Cetiri p-orbitale.

Delokalizacija doprinosi stabilizaciji molekula ili jona, nastaju
sistemi sa nizim energijom.  ©™F



benzen, C Hq @ © @ red veze 1,5

Atom C je sp?-hibridizovan.

Molekulska, m-orbitala nastaje bocnim preklapanjem Sest
p-orbitala ugljenika od kojih svaka sadrzi po jedan elektron.
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Grafit, alotropska modifikacija ugljenika, ima slojevitu strukturu.
Svaki sloj sastoji se od beskonacnhog broja kondenzovanih
benzenskih jezgara. Zato grafit dobro provodi struju, ali samo
paralelno sa slojevima.
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