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A szerves vegyületek

1.fejezet

Kötések a szerves kémiában
Ez a fejezet először a szerves vegyületekben előforduló kötéstípusokat, és azok  tulajdonságait tárgyalja, majd azt ismerteti, hogyan képzeljük el mai tudásunk alapján ezeknek a kötéseknek a kialakulását.     

1.1. Az atomok elektronszerkezete

Egy atommagban a rendszámmal azonos számú, pozitív töltésű proton található.  A pro​to​nok mellett semleges neutronok is vannak a magban. Együttes számuk az atom tömegszámát adja meg. A protonokkal azonos számú elektron elektronhéjakon helyezkedik el. Az elektronhéja​kat számokkal szokás jelölni. Minél távo​labb van egy héj a magtól, annál nagyobb számmal jelöljük, és annál nagyobb energiájú. Az egyes héjakon belül az elektronok atom​pályákon találhatók. Az atompályákat betűkkel szokás megkülönböztetni (s,p,d). Az első héj csak egy s-pályából áll, de a második héjon már egy s- és három  p-pálya helyez​ke​dhet el. Egy pályán csak két elektron tartózkodhat, azok is ellentétes spinnel. Ennek megfe​lelően az első héjon csak kettő, a második héjon viszont már nyolc elektron számára van hely. 

Az elektronok először mindig az alacsonyabb energiájú pályákra lépnek be. Az azonos ener​gi​ájú pályák (például a három p-pálya) esetében az elektronok úgy helyezkednek el, hogy a pá​ro​sítatlan elektronok száma maximális legyen. Az első tíz elem elektroneloszlását az alábbi séma szemlélteti:
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A szénatomnak hat elektronja van, és ezek elektroneloszlása az 1s22s22p2 képlettel írható le. Mivel azonban a kémiai tulajdon​sá​go​kat a le nem zárt héjak elektronjai (a vegyér​ték​elekt​ronok) határozzák meg, csak a második héjat kell a kémiai tulajdonságok értelmezése céljából tekintetbe venni, így a szén vegy​érték​hé​já​nak e​lektronel​oszlása  s2p2.

1.2. Az ionos és a kovalens kötés
A nemesgázok (He, Ne) a legstabilabb atomok, mivel lezárt külső héjjal rendelkeznek. Sta​bilitásuk miatt a nemesgázok atomos formában fordulnak elő. Mivel minden rendszer az ener​giaminimum elérésére törekszik, a többi atom is igyekszik elérni a nemesgáz​okhoz hasonló lezárt vegyértékhéjat. A lítium egy elektron leadásával olyan pozitív töltésű ionná (kationná) alakul, amely ugyanolyan lezárt vegyértékhéjjal rendelkezik, mint a hé​lium. 
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A fluor viszont egy elektron felvételével olyan negatív töltésű ionná (anionná) alakul, amely a neonhoz hasonló le​zárt vegyértékhéjjal rendelkezik. A kationok és anionok között elektro​sztatikus köl​csön​hatás alakul ki, ezért az ionok ionrácsokat képeznek. Tipikus példája ennek a NaCl. Az ionrácsokat összetartó kötést ionos kötésnek nevezzük. 

Olyan esetekben azonban, amikor azonos atomok (például két hidrogénatom) között alakul ki kötés, nincs lehetőség az ionos kötés kialakulására, hiszen a két atom elektronleadó vagy elek​tron​fel​vevő képessége azonos. A stabilabb állapot elérésére való törekvés miatt azon​ban ezek az atomok is molekulákat igyekeznek képezni. A hidrogénmolekula kialakulásának haj​tó​ereje például az, hogy ebben az esetben a molekula kialakulása 435 kJ/mol felszaba​du​lá​sával jár.
Lewis 1916-ból származó elképzelése szerint az ilyen kötések úgy alakulnak ki, hogy mind​két atom egy-egy elektront ad a kötés kialakításához, és az energiacsökkenés oka az,  hogy a kötés kialakulása révén mindkét atom a nemes​gázokhoz hasonló lezárt héjra tesz szert. A hidro​gén​molekula esetében például mindkét atom a héliumhoz hasonló lezárt héjjal ren​delkezik. 
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Az ilyen módon létrejövő kötéseket kova​lens kötéseknek nevezzük. A kovalens kötést vagy a kötést létrehozó elektronpárral, vagy pedig az elektronpárt he​lyet​tesítő vegyértékvonallal szokás jelölni.
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A szerves vegyületekben gyakran fordul elő a szén, az oxigén, a nitrogén és a fluor. Ezeknél az atomoknál a második héj a vegyértékhéj, és ezen nyolc elekt​ron helyezkedhet el. Ezért ezek az atomok olyan molekulapályák kialakítására törek​szenek, amelyeken nyolc elektron ta​lál​ható (oktett-elv).
Ennek megfelelően a szén (s2p2) négy, a nitrogén (s2p3) három, az oxigén (s2p4) kettő, míg a fluor (s2p5) egy kovalens kötés kialakí​tására képes.
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A kötésben részt nem vevő elektronpárokat nemkötő elektronpároknak nevezzük. A nitrogén egy, az oxigén kettő, a fluor pedig három nemkötő elektronpárral rendelkezik, míg a szénnek nincsenek ilyen elektronjai.
A nemkötő elektronpárok olyan kovalens kötések kialakítására képesek, amelyeknél a kö​tést kialakító mindkét elektront a nemkötő elektronpárt tartalmazó atom, a donoratom, adja. Az ilyen kovalens kötéseket datív kötéseknek nevezik. Datív kötéssel köti meg például az ammónia a pozitív töltésű hidrogéniont, a protont.
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A datív kötés kialakulása után az elektronpár mindkét résztvevő atomhoz tartozik, ezért annál könnyebben alakul ki, minél kevésbé kötődik a donoratomhoz. A kötésben résztvevő atom elektronvonzó képességét elektronegativitásnak nevezzük.
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A periódusos rendszerben az elektro​negativitás balról jobbra nő, ezért a fenti donoratomok közül a halogének képesek a leg​ki​sebb, a nitrogén pedig a legnagyobb mértékben datív kö​té​sek kiala​kítására.      
1.3. A szerves molekulák ábrázolása 

Az elektronpárokat feltüntető képleteket akkor szokás használni, ha fontosnak tartjuk jelölni, mi történik egy reakció során a kötést létrehozó elektronokkal.


[image: image8.wmf]A

B

A

+

+

B

-


Általában azonban a szerves vegyületeket a vegyértékvonalakat alkalmazó kép​letek​kel szok​ták ábrázolni. 
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A képletek rövidítése céljából sok esetben egyszerűsítéseket alkalmaznak. Így pél​dául nem jelölik a kötéseket, csak egymás mellé írják a kapcsolódó atomokat.
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Sokszor alkalmazzák azt a megoldást is, hogy összevonják az azonos atomcsoportokat.
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További lehetőség az egyszerűsítésre az alábbiakhoz hasonló vonalábrák alkalma​zása:
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Ezeknél a vonal​ábráknál a vonalak két vége, és a metszéspontok jelentik a szénatomokat, és a szénatomhoz kapcsolódó hidrogéneket nem tüntetik fel. Az ilyen képleteknél tehát a telítés​hez szükséges maximális számú hidrogént gondolatban a képlet részének kell tekinteni. A mole​kulában található többszörös kötéseket viszont jelölni kell.
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Ugyancsak jelölni kell a szénen, és a hozzá kapcsolódó hidrogéneken kívül minden más ato​mot is.
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1.4. A molekulák térszerkezete

A kovalens kötéseket tartalmazó molekulákban a kötésekben résztvevő elektronpárok ta​szít​ják egymás, ezért a molekula olyan térbeli alakzatot igyekszik felvenni, amelyben ezek az elektronpárok a lehető legtávolabb helyezkednek el egymástól. Ebben az esetben lesz ugyanis a taszítás a legkisebb, és ezáltal a molekula a legstabilabb. Két egyes kötést tartalmazó mole​kula (BeH2) esetében a lineáris geometria jelenti a legstabilabb elrendeződést. 
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Három kovalens kötés (BF3) esetében az a legstabilabb elrendeződés, ami​kor a kötéseket lét​rehozó elektronpárok azonos síkban helyezkednek el, és 120o-os szöget zárnak be. 
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Négy kovalens kötés (CH4) esetében az elektronpárok akkor vannak a legtávolabb egy​mástól, ha a négy kötés egy tetraéder négy csúcsának irányában he​lyezkedik el. 
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A metánban a C-H kötések 109,5o-os szöget zárnak be. Ezt nevezzük tetraéderes vegyérték​szög​nek. Nemkötő elektronpárokat tartalmazó molekulák esetében a nemkötő elektronpárok ugyan​úgy a tetraéder csúcsainak irányában helyezkednek el, mint a kötésben lévő elektron​párok. Mivel azonban a nemkötő elektronpárok térigénye nagyobb, mint a kovalens kötésben lévő elektronpároké, a tetraéder torzulni fog. A víz esetében például ez azt eredményezi, hogy a H-O-H szög csak 105 o a szabályos tetraéder esetén várható 109,5 o helyett.
1.5. A többszörös kötések

A szerves molekulákban gyakori, hogy a kapcsolódó atomok többszörös kötéssel kapcsolód​nak egymáshoz. Szén-szén kettős kötés található például az eténben.
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A kettős kötés úgy jön létre, hogy a szénatom három kovalens kötést alakít ki két hidrogénnel és a másik szénatommal. Ez a három kötés akkor van maximális távolságban egymástól, ha egy síkban helyezkednek el, és a H-C-H atomok által alkotott vegyértékszög kö​zel 120o, azaz egy planáris szerkezet alakul ki.
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A két szénatom egy-egy elektronja ki​marad a fenti kötésekből. Ezek az elektronok egy újabb szén-szén kötést alakítanak ki. Ezt a kötést nevezzük kettős kötésnek.
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A szénatomok hármas kötéssel is kapcsolódhatnak egymáshoz. Szén-szén hármas kötés  talál​ható például az acetilénben.
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Ez úgy jön létre, hogy a szénatom csak két kovalens kötést alakít ki a hidrogénnel, és a másik szénatommal. A két kialakuló kötés akkor lesz maximális távolságban egymástól, ha a kötések egy egyenes mentén helyezkednek el. Ezért az acetilén lineáris molekula.
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Mindkét szénatomon marad két-két elektron, és ezek két újabb kötést tudnak kialakítani.
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A fentiekhez hasonló módon alakul ki a kettős kötés a szén és az oxigén, illetve a kettős és a hármas kötés a szén és a nitrogén között is. Az eltérés az, hogy az oxigén esetében két, a nit​rogénnél pedig egy nemkötő elektronpár is kapcsolódik a többszörös kötésben részt vevő atomhoz.
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1.6. Poláris és apoláris kötések

Ha egy szigma-kötésben különböző elektronegativitású (azaz különböző elektronvonzó ké​pes​​ségű) atomok kapcsolódnak egymáshoz, az elektronok eltolódnak a nagyobb elektro​ne​ga​ti​vitású atom irányába.

Az A és az Y jelöléseket abban az esetben alkalmazzuk, ha két, nagyon eltérő elektro​negatívitású atom kapcsolódik egymáshoz, és ezen belül az Y jelöli a nagyobb elektro​nega​tívitású atomot. Ezáltal az Y atom negatív töltést kap, míg a kisebb elektronegativitású atom pozitív töltésű lesz. Mivel ez csak részleges töltést je​lent, a - és a  + jeleket szokták alkal​maz​ni a kötésben résztvevő atomok töltéseinek leírására. 
A+ ( Y - 

Az ilyen kötéseket poláris kötéseknek nevezzük. Ha azonban azonos atomok, vagy közel azonos elektronegativitású atomok kapcsolódnak egymáshoz (az A és B betűket közeli elek​tro​negativi​tású atomok jelölésére szokás használni), az elektronok azonos mértékben tartoz​nak mindkét atomhoz.

A ( B  
Az ilyen kötéseket, amelyekben a kapcsolódó atomok nem rendelkeznek  töltéssel, apoláris kötéseknek nevezzük.
A szerves vegyületekben a szénhez a leggyakrabban a halogének, továbbá az oxigén vagy a nit​rogén kapcsolódik. Ezek az elemek mind elektronegatívabbak a szénnél. 
	elem
	elektronegativitás
	elem 
	elektronegativitás

	C
	2,5
	N
	3,0

	H
	2,1
	O
	3,5

	Li
	1,0
	F
	4,0

	Mg
	1,2
	Cl
	3,0

	B
	2,0
	Br
	2,8


Egy olyan szerves vegyületben, ahol egy elektronegatívabb atom kapcsolódik a szénhez, a szén pozitív töl​tést kap.

C + ( Y - 

Ha azonban a szénhez kisebb elektronegativitású atomok kapcsolódnak, a szén negatív tölté​sűvé válik. 

C - ( M + 

Ilyen kötés akkor alakulhat ki, ha a szénhez fématomok (M) kapcsolódnak, ezért az ilyen mole​​kulákat fémorganikus vegyületeknek nevezzük. A hidrogén valamivel kisebb elektro​nega​tivi​tású, mint a szén, ezért a C-H kötésben a szén kis mértékű negatív töltést kap.

C - ( H + 

A szén és a hidrogén elektronegativitása azonban nagyon közel van egymáshoz, ezért a szer​ves vegyü​letek​ben általában előforduló poláris kötésekhez képest a C-H kötés apoláris kö​tés​nek te​kinthető.
A szigma-kötésekhez hasonlóan a kettős és a hármas kötések esetében is az elektronegatí​vabb atom negatív töltésre tesz szert.
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1.7. A hidrogénmolekula elektronszerkezete
Az atomokban az elektronok atom​pályá​kon helyezkednek el. A tapasztalat szerint az elek​tro​nok térbeli elrendeződésének leírására jól használhatók azok a függvények (a hullám​függ​vények), amelyek egy rezgő húr által kialakított hullámok tulajdonságait írják le.

Az atompályák különböző alakúak lehetnek. Az s-pályák gömb​szim​met​ri​kusak, a p-pályák pedig súlyzó alakúak. A három, azonos energiájú  p-pálya (a px, a py és a pz) a há​rom tengely irányában helyez​kedik el.  
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A kovalens kötés elektronszerkezetét leíró elmélet abból in​dul ki, hogy a kovalens kötést ki​a​la​kító elektronok mindkét atom erőterében mozognak, azaz molekulapályákon helyez​kednek el, és a hullámfüggvények ugyanúgy használhatók a mole​kula​pályákon található elek​tronok el​helyez​kedésének leírására, mint az atompályák ese​tében. Egy molekulapályára ugyanazok a sza​bályok vonat​koznak, mint az atom​pá​lyákra, azaz egy molekulapályán is csak két elektron foglalhat helyet.

Ha a hidrogén-hidrogén kötést elmetsszük egy, a kötéstengelyre merőleges síkkal, kör alakú metszetet kapunk, azaz a H-H kötés tengelyszimmetrikus.

[image: image26.wmf]
Az ilyen kötést nevezzük szigma-kötésnek. A tengelyszimmetria miatt a szigma-kötéseknél az összekapcsolódó atomok a kötéstengely mentén szabadon elfordulhatnak anélkül, hogy eköz​ben a két atommag közötti elektronsűrűség (azaz a kötés erőssége) változna. 

Hasonló módon csak kovalens kötések alakulhatnak ki olyan esetekben is (például a C-H kötés esetében), amikor ugyan külön​böző atomok között alakul ki a kovalens kötés, de az össze​​kapcsolódó atomok elektronle​adó, illetve elektronfelvevő képessége nem külön​bözik olyan nagy mértékben, hogy ionos kö​tés ki tudna alakulni.

1.8. A szénatom elektronszerkezete

A szénatom vegyértékhéján négy elektron található, ezért négy elektront kell felvennie (azaz négy kovalens kötést kell kialakítania) ahhoz, hogy a neonhoz hasonló lezárt héjra te​gyen szert. Az alapállapotú szénatom azonban csak két párosítatlan elektronnal rendel​ke​zik. Mint​egy 400 kJ/mol energia ​befektetése révén azonban egy elekt​ron a 2s pályáról át tud menni a maga​sabb energiájú 2p pályára, így a ger​jesztett állapotban egy s és három p elektronja lesz a szénatomnak.
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A négy párosítatlan elektron négy kovalens kötés kialakítására képes. Négy kötés ki​a​la​ku​lá​sa a kettő helyett hozzávetőlegesen 800 kJ/mol energiacsökkenést jelent. Az új kötések kialaku​lása során felszabaduló energia fedezi a gerjesz​téshez szükséges energiát, és összességében mintegy 400 kJ/mol értékkel kisebb energiaálla​potba kerül a rendszer (azaz lényegesen stabi​labb lesz), mintha csak két kötés alakulna ki.
1.9. A metán és az etán elektronszerkezete
A metánban már nem egy, hanem négy kovalens kötés található. A többatomos molekulák esetében kialakuló kovalens kötéseket is, a hidrogénmolekulához hasonlóan, az egymáshoz kapcsolódó atomok között kialakuló kételektronos kötésként (vagyis az érintett két atom kö​zött elhelyezkedő, lokazilált kötésként) értelmezzük, amelyek a megfelelő atom​pályák átla​poló​dása révén jönnek létre. 
A metán esetében a kötések a szén és a hidrogén atompályáinak átlapolódásával alakul​nak ki. A szén elektroneloszlása a gerjesztett állapotban sp3, ami azt jelenti, hogy a szén 1db s-, és 3db p-elektronjával képes részt venni a négy kovalens kötés kialakításában. Mivel ezek az elektronpályák nem azonos energiájúak, az lenne várható, hogy kétféle erősségű kötés ala​kul ki. Mivel az s- és p-pályák alakja is különböző, az is várható lenne, hogy a kétféle kötés alakja sem lesz azonos.
Ezzel szemben minden tapasztalat azt mutatta, hogy a metán​ban négy, tel​jesen azonos kötés található. Azért, hogy a modell megfeleljen a fenti tapasz​talatnak, azt kellett feltételezni, hogy a szén  s- és  p-pályái teljesen azo​nos pályákká ala​kul​nak át (pálya​​kevere​dés). Ezt az át​alakulást nevezzük hibridizációnak. Mi​vel ennek során az egy s- és a három p-atompálya négy sp3-pályává alakul át, sp3-hibridi​záci​óról szokás beszél​ni.
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Mivel egy sp3-molekulapálya az s- és a p-atompályák keveredéséből alakul ki, az sp3-kifeje​zés arra utal, hogy a molekulapálya 25% s- és 75% p-jelleggel rendelkezik. A metánban talál​ható kötéseket tehát a szén egy sp3-pályája és a hidrogén s-pályája hozza létre. A hibridi​záció eredményeként négy, azonos energiájú kötés tud kialakulni, és ezek a kötések a tetraé​der négy csúcsának irányában helyezkednek el. 
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A kovalens kötéseket a kötéserősséggel, a kötéstávolsággal és a kötésszöggel szokás jel​le​mezni. A metán esetében a kötéserősség 434 kJ/mol, a kötéstávolság 110 pm, a vegyérték​szög pedig 109,5o.

Az etánban a szén-szén kötés a két szénatom egy-egy sp3-pályájának átlapolódása révén jön létre, miközben a szénatomok további sp3-pályái a hidrogénekkel alakítanak ki C-H kö​té​se​ket. 
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Az összekapcsolódó szénatomok a szén-szén szigma-kötés körül szabadon elfordulhatnak. A szabad elfordulás lehetősége miatt az etán olyan térhelyzetet igyekszik felvenni, ahol a hidro​génatomok a lehető legtávolabb vannak egymástól.

[image: image31.wmf]
1.10. A többszörös kötések elektronszerkezete
A kettős kötés kialakulását leíró elmélet szerint a hibridizációban csak három pálya vesz részt, a szénatom egy s- és két p-pályája, míg egy p-pálya változatlan marad.
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Mivel ebben a hibridizációban csak egy s- és két p-pálya érintett, az sp2-hibridizáció elne​ve​zést alkalmazzák. A hibridizáció révén kialakuló három sp2-molekulapálya frontális átlapoló​dással három szigma-kötést tud létrehozni a másik szénnel és két hidrogénnel (szigma-váz). A két kimaradó p-pálya oldalirányú átlapolódással olyan molekulapá​lyát hoz létre, ahol az elektronok a szigma-váz síkja alatt és felett helyezkednek el.
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A tengelyszimmetrikus szigma-kötés megengedi a szabad rotációt. Ezzel szemben a pí-kötés​nél a rotáció az átlapolódás csökkenését, végül (például 90o-os elfordulás után) a pí-kötés megszűnését eredményezi. Ennek megfelelően egy kettős kötés elfordulása a pí-kötés elsza​kításához elegendő energia (235 kJ/mol) befektetését igényli.
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A szén-szén kettős kötéshez hasonló módon megy végbe a szén-oxigén és a szén-nitrogén közötti kettős kötés kialakulása is. A szén-oxigén kettős kötés esetében az sp2-szénatom há​rom szigma-kötést létesít. Az sp2-oxigén egy szigma-kötése és két nemkötő elektronpárja ha​sonló módon helyezkedik el, mint a szénatom szigma-kötései. A szén és az oxigén két kima​radó  p-pályája ezután ugyanúgy lapolódik át, mint az etén ese​tében.  
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A kötéselmélet úgy írja le a hármas kötés kialakulását, hogy a szén egy s- és egy p-pá​lyája vesz rész a hibridizációban, és két sp-pályát hoz létre, amelyet az ábrán a sárga szín jelöl (sp-hibridizáció). Mindkét szénatom sp-pályái két szigma-kötést hoznak létre a másik szénnel és egy-egy hidro​génnel. A négy ki​ma​radó p-pálya (az ábrán barna és piros színnel jelölve) egymással lapolódik át és két, egy​másra merő​leges pí-pályát hoz létre.
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A fentiek szerint az etánban sp3, az eténben sp2, míg az acetilénben sp-hibridállapotú szén​atomok találhatók. A hibridpályák s-jellege tehát az sp3 ( sp2 ( sp sorrendben nő. Minél na​gyobb az s-jelleg, annál rövidebb és erősebb kötésekről van szó, ahogy azt az alábbi táblázat​ban talál​ható C-H kötések adatai mutatják.

        Kötéstípus       s-jelleg (%)            Kötéstávolság (pm)           Kötéserősség (kJ/mol)
        sp3 C-H              25                                    109,4                                     410

        sp2 C-H              33                                    107,9                                     443

        sp C-H               50                                    105,7                                     502
Ez azzal értelmezhető, hogy az s-pályák közelebb vannak az atommaghoz, és ezáltal erőseb​ben kötött elektronokat jelentenek.                   















_1195374622.bin

_1276511718.bin

_1289051230.bin

_1289125681.bin

_1291018397.bin

_1291032237.bin

_1289124056.bin

_1280316099.bin

_1266225212.bin

_1266832917.bin

_1259666233.bin

_1230372240.bin

_1044782206.bin

_1183367823.ttf

_1183460259.bin

_1183559775.bin

_1183367914.bin

_1183382020.bin

_1052312913.bin

_1167032900.bin

_1045557657.bin

_999850646.bin

_1007798801.bin

_1043848525.bin

_1007797724.bin

_996014805.bin

_999850410.bin

_969449690.bin

_969256566.bin

