Sveiki, PaZinimo moksleiviai,

Stai ir atkeliauja 2 sesijos namy darbai! Siuos namy darbus sudaro teorinis jvadas, kurj reikia
perskaityti tam, kad gebétuméte atlikti dalj namy darby uzduociy bei kad turétuméte gerus
pagrindus prie$ 3 sesijg, kurioje bus nagrinéjama, kaip chemija atrodo nusileidus iki atomy ir
molekuliy lygmens. Po teorinio jvado seka uzduotys, i§ kuriy dalis padés jtvirtinti 2 sesijos
informacija, dalis susijusi su duota teorine medZiaga. Sékmés nagrinéjant teorijg ir uzduotis!

Teorinis jvadas.
1 tema. Elektrony iSsidéstymas orbitalése.

Greiciausiai i§ chemijos pamoky esate girdéje, kad elektronai iSsidésto sluoksniais apie
atomo branduolj. Turbit taip pat Zinote, kad pirmajame sluoksnyje gali buiti maksimaliai 2
elektronai, antrajame - 8, treciajame - 18 ir t.t. Tai vadinamasis orbitinis (arba Boro) modelis.
Taciau realybé yra sudétingesné: is tikryjy sluoksniai néra orbitos, elektronai neskrieja aplink
branduolj apskritimu ir pats sluoksnio apibréZimas yra daug sudétingesnis nei vaizduojama
Boro modelyje. Labai tiksliai elektrony elgesj atome nagrinéja kvantiné mechanika. Chemikai
remiasi kvantinés mechanikos teiginiais ir daZnai jvairius reiSkinius aiSkina remdamiesi
kvantiniu atomo modeliu. Stai neono elektronai pagal orbitinj modelj tiesiog i$sidésto j du
sluoksnius: vienoje yra 2 elektronai, kitoje 8 elektronai. Bet pagal kvantinj modeli jie iSsidésto i
5 orbitales po 2 elektronus: viena orbitalé yra 1 energijos lygmenyje (1s), keturios orbitalés yra
2 lygmenyje ir jos iSsidésto dviems polygmenimis: s polygmenyje yra 2s orbitalé, o p
polygmenyje: 2px, 2py ir 2p; orbitalés (1 pav.). Jums kyla klausimai: kas tos orbitalés, is kur Zinot,
kokios jos biina, kas tie lygmenys ir polygmenys? Viskas gerai, j viskg bus atsakyta palaipsniui, tad
pradékime nuo pradziy ir is léto!
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1 pav. Neono atomo orbitinis modelis (kairéje) ir kvantinis modelis (deSinéje)

Pirmas svarbus dalykas: jau XX amZiaus pradZioje mokslininkai parodé, kad elektronas yra
ne tik dalelé, bet ir banga. IS tikryjy visi objektai turi ir dalelés, ir bangos poZymiy, bet Sis
dualumas elektronui pasireiskia labai stipriai. Elektronai gali susidurti tarpusavyje ir perduoti
energijg taip, kaip ta daro makroskopiniai kiinai. Bet elektronai gali tarpusavyje saveikauti taip,
kaip sgveikauja elektromagnetinés bangos. Greiciausiai esate girdéje interferencijos reiskinj: dvi
vienodo bangos ilgio bangos saveikaudamos arba pastiprina vieng kitg (konstruktyvi



interferencija), arba nugesina vieng kita (destruktyvi interferencija). Yra Zinoma, kad elektronai,
suformuodami rySius molekulése, irgi interferuoja tarpusavyje, vadinasi, pasireiskia jy bangos
savybés.
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2 pav. Konstruktyvi ir destruktyvi elektromagnetiniy bangy interferencija.

Tam, kad elektronus apibuidintume kaip bangas, naudojame tokj dydj, kuris vadinamas
bangine funkcija W(x). Banginé funkcija leidzia pasakyti ir apie tai, kokias padétis erdvéje gali
uzimti elektronas ir kaip jis gali saveikauti su kitais elektronais. Mums, pradedantiesiems, kol
kas nejdomu, kg matematiSkai veikti su ta bangine funkcija. Bet mums svarbu Zinoti tokius
dalykus apie bangine funkcija:

e Banginé funkcija W(x) priklauso nuo trijy kvantiniy skai¢iy: n (pagrindinio
kvantinio skaiciaus), | (orbitinio kvantinio skai¢iaus) ir mi (magnetinio kvantinio
skaiciaus).

¢ Nuo banginés funkcijos W(x) priklauso elektrono energija.

e Banginés funkcijos kvadratas, ty. |¥(x)|?, apibudina elektrono radimo tikimybe
taske x.

[§ Sity trijy teiginiy mums plaukia tokia iSvada: kvantiniai skaiciai nulemia bangine
funkcijg, o banginé funkcijg: elektrono padétj atome ir energija. Jei orbitiniame modelyje tiek
padétj, tiek energijg apspresdavo tiesiog sluoksnis (kuo didesnis sluoksnis, tuo elektronas toliau
nuo branduolio ir jo energija didesné), tai kvantiniame modelyje tg lemia trys kvantiniai skaiciai.
Kas jie tokie? I$siaiSkinkime!

n (pagrindinis kvantinis skaic¢ius). Tai labiausiai elektrono energija lemiantis kvantinis
skaicius. Pagal jj elektronai yra skirstomi j lygmenis. Lygmenys praktiSkai sutampa su tuo, kg
orbitiniame sluoksnyje vadinome sluoksniu. n = 1 reiks, jog kalbame apie pirmajj lygmeni. Jame
esantys elektronai yra maZziausios energijos ir yra arciausiai branduolio. n = 2 - antras lygmuo,
n = 3 - trecias lygmuo ir t.t. Lygmeny gali biiti be galo daug, bet, kaip Zinote, gamtoje randami ir
Zmoniy dirbtinai gauti elementai turi daugiausiai 7 elektronais pildytus lygmenis.

1 (kampinis arba orbitinis kvantinis skai¢ius). Sis kvantinis skai¢ius labiausiai susijes
su elektrono radimo tikimybés pasiskirstymu erdvéje (t.y. orbitalés forma). Apie tai placiau
pakalbésime, kai prieisime orbitalés apibrézimg. Pagal 1 reikSme elektronai skirstomi j



polygmenis. 1 reikSmés priklauso nuo n reikSmés. 1 gali jgyti sveikgsias reikSmes nuo 0 iki n-1.
Pirmajame lygmenyje n = 1, | gali jgyti tik reikSme 0. Viena reikSmé = vienas polygmuo.
Antrajame lygmenyje jau gali buti du polygmenys, nes I gali buti lygi 0 arba 1. TreCiajame: trys
polygmenys (1 =0, 1 arba 2). Ir t.t. Chemikai daZniau polygmenis vadina raidémis: 1 = 0 polygmenj
vadinsime s polygmeniu, I = 1 polygmeni: p polygmeniu, | = 2: d polygmeniu, | = 3: f polygmeniu,
|1 = 4: g polygmeniu ir t.t. Realus elementai pildo tik s, p, d, f polygmenius (prieZastis — véliau).

mi (magnetinis kvantinis skaicius). Jis parodo orbitaliy orientacijg erdvéje. Jeil reikSmeés
priklausé nuo n, tai mi reikSmeés priklauso nuol (todél ir l indeksas). mi jgyja sveikasias reikSmes
nuo skaiCiaus -1 iki skaiciaus +l. s polygmenyje | = 0, tai mi gali turéti vienintele reikSme: mi = 0.
p polygmenyje | = 1, tai mi gali buti -1, 0 arba +1 (t.y. trys reikSmés). d polygmens atveju: 5
reikSmés: -2, -1, 0, 1, 2 ir t.t. Mums labiau svarbi ne pati reikSmé, bet jy kiekis: mi reikSmiy
skaiCius pasako, kiek polygmenyje gali buti orbitaliy. s polygmenyje yra 1 orbitale, p
polygmenyje - 3 orbitalés,d - 5,f- 7 ir t.t.

Galiausiai pribrendo laikas suZinoti, kas ta orbitalé. Formaliai orbitalé yra banginé
funkcija su bet kuriuo galimu ty trijy kvantiniy skaiciy rinkiniu n, 1, mi. PavyzdZiui, ¥(x) su
kvantiniais skaiciais n = 2,1 = 1, mi = -1 yra orbitalé (ji yra 2 sluoksnyje, p polygmenyje arba,
trumpiau tariant, 2p polygmenyje). Bet W(x) su kvantiniais skai¢iais n = 3,1 =3, mi = +2 néra
orbitalé (nes I negali virSyti n-1).

Taciau norisi labiau ap¢iuopiamo apibrézimo: mes, chemikai, orbitale paprastai vadiname
tam tikrg erdve aplink atomo branduolj, kurig charakterizuoja tie trys kvantiniai skaiciai, ir
kurioje yra didZiausia tikimybé rasti elektrona. Svarbu suprasti, kad elektrono skriejimo
trajektorijos nustatyti nejmanoma. Atomui priklausantis elektronas tam tikru momentu gali buti
net kitame Visatos gale. Taciau jj rasti didZiausia tikimybé yra biitent tam tikrame erdvés lauke,
kurj vadinsime orbitale. Pats metas uzmesti akj, kaip atrodo tos orbitalés.
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3 pav.s, p, d, f orbitaliy formos.



Kaip matome i$ 3 pav., labiausiai orbitaliy formg lemia orbitinis kvantinis skaicius 1.1 =0
arba s orbitalé buna viena polygmenyje ir ji yra sferos formos. K3 tai reiskia? Tai reiskia, jog
elektrong rasti didziausia tikimybé yra toje sferoje ir ji vis didéja artéjant prie sferos centro
(kuriame, aiSku, yra atomo branduolys).1=1 (p) orbitalés blina trys ir jos yra astuoneto formos:
t.y. ties branduoliu yra taip vadinamas mazgas, jame elektrono radimo tikimybeé lygi 0, bet po to
j dvi skirtingas puses orbitalé iSplatéja ir po to vél susitraukia (todél ir 8 forma). Kadangi orbitalé
gali buti nukreipta trim skirtingomis kryptimis tridimensiniame pasaulyje, tai jy ir yra trys: jas
Zymime arba pagal erdvés kryptj (px — orientuota pagal x asj, py - orientuota pagal y asj, pz -
orientuota pagal z asj) arba pagal magnetinj kvantinj skaiciy (p-1, po ir p1). Jy visy trijy energijos
paprastai yra lygios.

d orbitaliy formos jau sudétingesnés, keturios i§ jy primena dvigubas p orbitales, bet
penktoji (konkreciai do) yra kaip p orbitalé su Ziedu apie branduolj. f orbitaliy formos dar
sudétingesneés.

IS tikryjy orbitaliy formoms turi jtaky ir pagrindinis £ 5
kvantinis skaicius n. 1s, 2s ir 3s orbitalés néra vienodos: jos >'5+<) Is
visos yra sferos formos, bet 2s yra didesnio spindulio nei 1s 1 g
(tai naturalu, nes 2 lygmens elektronai linke biti toliau nuo r é T

branduolio), taip pat 2s orbitalé turi mazgg: tam tikru atstumu
nuo branduolio elektrony radimo tikimybé sumazéja, po to

1 Z  Node
vél padidéja. 4 pav. didele elektrony radimo tikimybe (arba 2s /
didelj elektrony tankj) rodo raudonos zonos, o balti Ziedai - 4 / i
mazgai. 3s orbitalé turi du tokius mazgus. 4s - tris. Ir t.t. Lygiai = Wy

taip pat yra ir su kity polygmeny orbitaléms: 2p turi tik tg
mazga ties branduoliu, o 3p - ties branduoliu ir vieng Ziedinj

mazgg toliau nuo branduolio. o

Yra Zinoma, jog vienoje orbitaléje gali buti maksimaliai i ‘
2 elektronai. Kodél? Tai susije su tuo, jog elektronams kS
biudingas dar vienas, ketvirtasis kvantinis skaicius, vadinamas
magnetiniu sukinio kvantiniu skai¢iumi (ms). Elektronas
yra mazZas magnetukas ir ms nurodo, kokia kryptimi
orientuojasi elektrono magnetiniai poliai
magnetiniame lauke. Elektronas
magnetiniame lauke gali arba orientuotis
magnetinio lauko linijy kryptimi, arba pries
jas. Jei Siaurinis polius nukreiptas j vieng
puse, o pietinis j kitg, tokio elektrono ms = -
1/2, o jei jie nukreipti prieSingai, tada ms =
+1/2 (5 pav.). Kitokiy ms reikSmiy
elektronams nebuna: arba -1/2, arba +1/2.
mg =+ s Dél to daznai elektronai jvairiose schemose
zymimi rodyklémis T ir | (rodyklés kryptis
parodo magnetinio lauko arba tiesiog

4 pav. 1s, 2s ir 3s orbitaliy
formos.

5 pav. Dvejopi elektrono sukiniai

sukinio kryptj).
Vienas svarbiausiy kvantinés mechanikos tyrinétojy Volfgangas Paulis atrado principa,
kuris vadinamas Paulio draudimo principu. Nors jis galioja visiems fermionams, mums jdomiis



tik elektronai ir elektrony atveju principas skamba taip: vienoje sistemoje negali buti dvieju
elektrony su sutampanciais kvantiniais skaiciais n, I, mi ir ms. Sistema musy atveju yra atomas.
Taigi, jei elektronai yra vienoje orbitaléje (reiskia, n, | ir mi sutampa), jie joje gali buti tik du:
vienas, kurio ms = +1/2, ir vienas, kurio ms = -1/2. Trecio elektrono pridéjimas j orbitale
negalimas pagal Paulio draudimo principa.

Apibendrinkime viska, kg suzinojome i$ kvantiniy skaiciy:

e Pirmajame lygmenyje n = 1 buna tik vienas polygmuo | = 0 (s), antrajame (n = 2):
du polygmenys1=0 (s) irl =1 (p), treCiajame: trys polygmenys1=0 (s),1=1 (p) ir
1=2(d)irtt.

e spolygmenyje buina viena orbitalé, nes mi = 0, p polygmenyje: trys orbitalés, nes mi
=-1,0, +1, d polygmenyje: penkios orbitalés, nes mi=-2,-1,0, +1, +2 ir t.t.

e Vienoje orbitaléje gali buti du elektronai: ms = +1/2 ir ms =-1/2. PaprasCiau Zymint:
Tirl.

Sity kvantinés mechanikos taisykliy mums uztenka jsitikinti, kad:

¢ Pirmajame lygmenyje gali buti daugiausiai 2 elektronai (1s polygmenyje yra
vienintelé orbitalé).

e Antrajame lygmenyje gali buti daugiausiai 8 elektronai (2s polygmenyje viena
orbitalé, telpa 2 elektronai, ir 2p polygmenyje yra trys orbitalés, telpa dar 6
elektronai).

e Treciajame lygmenyje gali buti daugiausiai 18 elektrony (3s polygmenyje 2
elektronai, 3p - 6 elektronai ir 3d - dar 10 elektrony, nes yra 5 orbitalés).

e Irtt (informacija apibendrinta 6 pav.)

Number Number
Orbital of Orbitals of Orbitals

n I my Notation in Subshell in Shell
1 0 0 1s 1 1
” 0 0 25 1 4

1 -1,0, +1 2p 3

0 0 3s 1
3 1 -1,0, +1 3p 3 9

2 -2,-1,0, +1, +2 3d 5

0 0 4s 1

1 -1,0, +1 4p 3
4 —2,-1,0, +1, +2 4d 5 16

3 -3,-2,-1,0, +1, +2, +3 4f 7

6 pav. Galimos kvantiniy skaic¢iy kombinacijos pirmuose keturiuose energijos lygmenyse

Bet tai dar néra istorijos pabaiga: kodél 3 periode ir tik 8 elementai, nors jy galéty buti 18?
Performuluojant klausima: kodél kalio paskutinis elektronas pasirenka biiti 4 sluoksnyje, jei dar
yra vietos 3 sluoksnyje? Negi tai nebuity energetiskai geriau? Panagrinékime, kaip realiuose
elementuose elektronai pasiskirsto orbitalése.

Elektrony pildyma orbitalése lemia Sie trys principai:



1) Maziausios energijos (arba Aufbau) principas: elektronai pirmiausia uZima
Zemiausios energijos orbitales, po to jos pildomos energijos didéjimo tvarka.

2) Hundo taisyklé: jei viename polygmenyje yra kelios vienodos energijos orbitalés,
elektronai jas visas pirmiausia uzpildo po vieng elektrong, o po to tik - po antra
elektrona.

3) Paulio draudimas: vienoje orbitaléje negali buiti TT arba !l (vienodo sukinio
elektrony). Gali buti tik Tl (priesingo sukinio elektronai).

IS tikryjy klastingiausias i$ Siy principy yra pirmasis. Nors tikétumémes, kad orbitaliy
energija priklauso tik nuo lygmens ir galétume laisvai pildyti elektronus pirmiausia j 1 lygmeni,
po to bet kokia tvarka j 2 lygmens orbitales, jas visas uZpildZius - j 3 lygmens orbitales ir t.t.
Taciau iS tikryjy ir 1 reikSmé realiuose atomuose lemia energijg ir kai kada 1 reikSmé turi net
lemiama vaidmenj. Kuo didesné I reikSmé, tuo didesné ir energija. Todél lyginant energijas 2p >
2s, 3d > 3p > 3s ir t.t. Bet Stai pasirodo, kad 3d orbitalés dazZniausiai netgi nugali aukStesnio
lygmens 4s orbitale pagal energija. Taip yra dél taip vadinamo penetracijos efekto: s orbitaliy
elektronams biiti arciau branduolio tikimybé didesné nei d elektronams dél orbitaliy formy (d
orbitalés turi mazgg ties branduoliu). Todél 4s orbitalé yra labiau traukiama link branduolio, jos
energija mazesneé nei 3d. Sita situacija pasikartoja ir 5s ir 4d atveju, taip pat netgi 6s orbitalés
energija mazesné nei 4f orbitaliy.

7 pav. iliustruoja, kaip teisingai nustatyti orbitaliy energijos didéjimo seka. Tereikia
eilutémis susirasyti kiekvieno lygmens polygmenis ir subraukyti rodykles jstrizai Zemyn. Tos
rodyklés ir rodo energijos didéjimo seka: 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, 5s, 4d, 5p, 6s, 4f, 5d ir t.t.

Aufbau’s Principle Aufbau’s Chemis-tree
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7 pav. Orbitaliy energijos didéjimo scheminis vaizdavimas: paprastas ir stilizuotas.

Svarbu tai, jog Sioje eilutéje atsiskleidZia ir periodinés lentelés struktiira. 1 periodas: 1s (2
elementai), 2 periodas: 2s, 2p (8 elementai), 3 periodas: 3s, 3p (8 elementai), 4 periodas: 4s, 3d,
4p (18 elementy), 5 periodas: 5s, 4d, 5p (18 elementy), 6 periodas: 6s, 4f, 5d, 6p (32 elementai)
ir t.t. Pagal tai periodiné lentelé dar daznai skirstoma j 4 blokus: s, p, d ir f blokus (8 pav.). s blokui
priklauso IA ir IIA grupés ir joje yra elementai, kuriy paskutinis pildomas polygmuo yra s. p
blokui priklauso IIIA-VIIIA grupés, jo elementy paskutiniai elektronai yra p polygmenje. d blokas



yra pereinamieji elementai, juose auksciausios energijos elektronai yra d polygmenyse.
Galiausiai, f blokas yra lantanoidai ir aktinoidai. Si periodinés lentelés sandara labai padeda, kai
norime pavaizduoti, kaip iSsidésto bet kurio elemento elektronai orbitaléje.

Periodic Table of the Elements
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8 pav. Periodinés lentelés blokiné sandara.

Panagrinékime klausima: kaip Fe atomo orbitalése iSsidéste elektronai? Tq nustatyti pagal
dabar turimus principus paprasta: tereikia eiti pagal orbitaliy energijos seka. Turime 26
elektronus. UZpildome 1s dviem elektronais. Lieka 24. Uzpildome 2s elektronais. Lieka 22.
UzZpildome tris 2p orbitales elektronais. Lieka 16. UZpildome 3s - lieka 14. UZpildome tris 3p
orbitales - lieka 8. UZpildome 4s - lieka 6. Ir pagal eile prieiname 3d. Siame polygmenyje yra 5
orbitalés. Tai dabar remiames Hundo taisykle ir teigiame, jog 5 elektronai uzZpildys 5 orbitales
po vieng ir paskutinis 6-asis atsiras bet kurioje 3d orbitaléje jau susiporaves su kitu. Hundo
taisyklés laikytis gan svarbu, nes elektronai stumia vienas Kkitg, jie energetiSkai nenori buti
vienoje orbitaléje, todél, jei yra kity tos pacios energijos orbitaliy polygmenyje, jas uzZpildo po

viena.

Visa tai, kg aptaréme ZodZiu, galime pavaizduoti orbitaliy energijos diagrama.
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Joje vieng orbitale vaizduoja vienas langelis, o elektronus jose suzymime T ir .
Nepamirstame laikytis Paulio draudimo principo.

Taip pat elektrony iSsidéstyma galime aprasyti elektrony konfiguracija. Joje suraSomi
polygmenys (paprastai energijos didéjimo tvarka) virSutiniame indekse nurodant tame



polygmenyje esanciy elektrony skaiciy. Nagrinéjamu Fe atveju tai biity: 1s22s22p63s23p®4s23d°.
Kaip matome, iSties Fe yra d bloko elementas, nes jo paskutinis elektronais pildytas polygmuo
yra 3d.

Galima ir sutrumpinta elektrony konfiguracija. Joje vietoj Zemesniy sluoksniy
polygmeny jraSomas inertinio elemento iS Zemesnio periodo simbolis lauZtiniuose skliaustuose.
Fe yra 4 periodo elementas, todél galime jraSyti 3 periodo inertinj elementg Ar. Kadangi Ar
elektrony konfiglracija yra 1s22s22p®3s23p®, tai vietoj jos jrase [Ar], geleZies elektrony
sutrumpinta konfiguracija atrodys taip: [Ar]4s23d®.

Paimkime dar vieng pavyzdi: alavg (Sn). Tai p bloko elementas 5 periode, turi 50 elektronuy.
Veélgi, einame pagal orbitaliy energijos eile: 1s - 2 elektronai. Lieka 48. 2s - 2 elektronai. Lieka
46. 2p - 6 elektronai. Lieka 40. 3s - 2 elektronai. Lieka 38. 3p - 6 elektronai. Lieka 32. UZpildome
4s - lieka 30. 3d - 10 elektrony. Lieka 20. 4p - 6 elektronai. Lieka 14. 5s - 2 elektronai. Lieka 12.
4d - 10 elektrony. Lieka 2. Galiausiai prieiname 5p ir to polygmens orbitalése elektronus pagal
Hundo taisykle iSdéliojam neporuodami: dviejose orbitalése bus po 1 elektrong, trecia lieka
tuscia. Galutinis rezultatas:
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Elektrony konfiglracija: 1s22s22p63s23p®4s23d104p65524d105p2. Sutrumpiname j3
pakeisdami dalj orbitaliy 4 periodo inertiniu elementu kriptonu, kurio konfigiracija yra
1522522p®3523p4523d104pb, Gauname: [Kr]5s24d105p2.

Dabar galite sugrijztij 1 pav. ir jsitikinti, ar jau suprantate, kodél Ne atome yra butent tokios
orbitalés, kurias uZpildo elektronai!

Prie§ pabaigdami skyrelj, norime paminéti, kaip pavaizduoti jony orbitaliy energijy
diagramas. Anijonams tg padaryti nesunku, galioja tie patys principai. Pavyzdziui, S jonas turi
18 elektrony, pildydami elektronus ta pacia tvarka gauname:
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Elektrony konfigiracija: 1s22s22p63s23p® arba tiesiog [Ar] (idealiai sutampa su argono
elektrony konfiguracija).

Katijonams situacija kiek sudétingesné. Visada reikéty pradzioj pavaizduoti neutralaus
atomo orbitaliy diagramg, po to nuspresti, kurie elektronai bus prarandami i§ atomo.
Pabandykime pavaizduoti Fe3* jono orbitaliy diagrama. Fe diagramg jau turime aukS$ciau.
LogiSka buty teigti, jog Fe turéty prarasti 3 elektronus i$ 3d polygmens, juk to polygmens
elektronai turi auksciausia energija. Pasirodo, tai netiesa. 3d polygmuo yra aukstesnés energijos



kol 4s polygmuo yra tuscias. Dél elektrony stiimos 4s elektrony penetracija susilpnéja, todeél jau
uzpildytuose elektronais atomuose 3d jau yra Zemesnés energijos nei 4s. Butent todél
katijonams formuojantis pirmiausia atiduodami 4s elektronai, o po to tik - 3d. Taigi, Fe virs j
Fe3+ tada, kai atiduos abu 4s elektronus ir dar vieng 3d elektrong (bltent ta, kuris yra
suporuotas, dél tos pacios elektrony stiimos). Todél Fe3* orbitaliy energijos diagrama atrodo
taip:
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Elektrony konfigtracija: 1s22s22p®3s23p®3d> arba [Ar]3d>.
2 tema. Cheminio rySio susidarymas persiklojant orbitaléms.

Kvantinis atomo modelis yra itin galingas jrankis aiSkinant cheminius rySius, ypac
kovalentinj ir metaliskajj rysi.

Siuo metu paZangiausia cheminius rysius ai$kinanti teorija yra molekuliniy orbitaliy
(arba tiesiog MO) teorija, kurioje teigiama, jog sgveikaujant dviejy atomy atominéms
orbitaléms, ju banginés funkcijos interferuoja taip, kad susidaro dvi naujos molekulinés
orbitalés, i§ kuriy viena atsakinga uZ rySio susidaryma (susidariusi konstruktyvios
interferencijos atveju), o kita - uZ rySio skilimg (susidariusi destruktyvios interferencijos
atveju). Pirmoji vadinama riSancigja molekuline orbitale, antroji - skirianc¢igja. Cheminis rysys
susidaro tuo atveju, kai riSanciojoje molekulinéje orbitaléje yra daugiau elektrony nei
skirianciojoje. RySio stiprumas priklauso nuo risanciosios MO energijos ir elektrony skaiciaus
skirtumo (arba rysio eilés). 8 pav. pateiktas MO energijy diagrama paprasciausiai molekulei: Ha.

L;T’il
>

o* antibonding molecular orbital

Energy
—

2 e

1s atomic 1s atomic
orbital orbital

¢ bonding molecular orbital

8 pav. H atomy 1s orbitalés sudaro dvi molekulinés orbitales: riSancigjg o ir skirianciaja o*.
Elektronai uzpildo Zemesnés energijos o orbitale, todél susidaro viengubasis kovalentinis rysys.



Kadangi MO teorija, nors tiksliausiai paaiskina, kaip susidaro rysys, bet labai sudétingéja
didesnéms molekuléms, mes jos Siame skyrelyje placiau nenagrinésime. Labiau pasigilinsime j
paprastesne valentiniy jungciy (angl. valence bond, VB) teorija. ]Ji priestarauja MO teorijai
neigdama, jog vyksta banginiy funkcijy interferencija ir susidaro naujos orbitalés. VB teorijos
pagrindiné idéja yra ta, jog cheminis rySys susidaro tuomet, kai persikloja dviejy atomy
orbitalés. Persiklodamos orbitalés sudaro taip vadinamag sankloda: erdve, kurioje tikétinas ir
vienos, ir kitos orbitalés elektrony buvimas. Todél kartais yra sakoma, jog rysi sudaro elektrony
pora: kai abu elektronai atsiduria toje sanklodos erdvéje, jie link saves traukia abiejy atomy
branduolius ir Si trauka yra vadinama cheminiu rysiu (9 pav.).

Attraction

Nucleus

Shared
electrons

9 pav. Kairéje: H atomy 1s orbitalés persikloja. Sanklodos erdvéje tikétinas abiejy elektrony
buvimas, todél jie abu vadinami rySio elektrony pora. DeSinéje: traukos jégos tarp sanklodos
regione esanciy elektrony ir branduoliy.

Galimas ir kitoks cheminio rySio susidarymo budas: jei vienas atomas turi uZpildyta
orbitale, o kitas tuscig. Tokiu atveju vél turésime sankloda, kurioje bus 2 elektronai, tik Sjkart jie
abu priklauso elektrony donoro orbitalei. Tai yra kovalentinis rysys, bet jis susidaro donoro-
akceptoriniu (arba koordinaciniu) budu: yra elektrony donoras (arba Gilbert N. Lewis
pasitlytoje teorijoje: Lewis bazé), kuriam priklauso tie 2 elektronai, ir yra elektrony akceptorius
arba Lewis ragstis, kuri turi tusc¢ig orbitale.

— o Orbital overlap _—m=—.
) (O =—=—="@>

—— -

10 pav. Orbitaliy sankloda tarp Lewis ruigsties tuscios orbitalés ir Lewis bazés uzpildytos orbitalés.

UzZpildyta dviem elektronais ir pusiau uzpildyta (vienu elektronu) orbitalés gali persikloti,
bet rySys tokiu atveju nesusidaro, nes sanklodoje esant trim elektronams yra priestaraujama
Pauli draudimui. Todél jprastas biidas ir koordinacinis biidas yra vieninteliai kovalentinio rysio
susidarymo buidai. Tiesa, dar biina rysiy, kuomet sanklodoje yra tik vienas elektronas, taciau tai
pasitaiko tik gan egzotiSkose molekulése (Zymiausias pavyzdys: diboranas B2He).

Kita svarbi pastaba apie orbitaliy sankloda yra ta, jog skirtingy polygmeny orbitalés
persikloja tik tam tikrais buidais. Kai kurie i§ budy negalimi dél priezasciy, kuriy VB teorija
nepaaiskina, tiksliau, susijusios su banginiy funkcijy interferencija. Pavyzdziui, vieno atomo s
orbitalé su kito atomo p orbitale negali persikloti tokiu budu, kad vienu metu persikloty su abiem
p ,astuoniukés“ galais, p orbitalé su d negali persikloti taip, kad p orbitalés vienas galas
persikloty su abiem d orbitalés galais ir pan (11 pav.). Kitaip tariant, negalimos ,1 regionas-2

10



regionai“ tipo sanklodos. Pamatysime, jog galimos tik sanklodos ,1 regionas-1 regionas®, ,2
regionai-2 regionai“, ,4 regionai-4 regionai“ ir pan., kur persiklojanciy sriciy skaic¢ius sutampa.

N S~
%
Py

11 pav. Negalimos s-p, p-d orbitaliy sanklodos, kuriose vienas elektrony tankio regionas vienu metu
persikloja su dviem kitos orbitalés elektrony tankio regionais.

,1regionas-1 regionas"“ tipo sanklodos yra vadinamos o (sigma) rysiais. Jos gali susidaryti
s-s, s-p, s-d, p-p, p-d ir kt. atvejais. Svarbu atkreipti démesj, kad, pavyzdzZiui, p ir p orbitalés
persikloja ,galais”, t.y. dalyvauja tik vienas aStuoniukés galas sanklodoje ir todél tai yra o rysys.
12 pav. pastebésite ir jums dar nepaZzjstamas sp®-s ir sp?-sp® sanklodas, kurios primena s-p ir p-
p sanklodas, taciau jas aptarsime kiek véliau.

o bonds
QQ Qc>o o =) oooo
sp" -sp” sp"-s

ooo(pomeoc%x:go

12 pav. o rysio susidarymo atvejai.

»2 regionai-2 regionai“ tipo sanklodos yra m (pi) rySiai. Jos, aiSku, negalimos s orbitaliy
atveju, nes jos yra sudarytos tik i$ vieno sferinio regiono, bet galimos p-p, p-d, d-d ir kt. atvejais.
Pavyzdziui, p ir p orbitalés persikloja ,Sonais“ ir susidaro 2 sanklodos regionai tarp abiejy
aStuoniukiy galy. Nepaisant to, kad sanklodos regionai yra 2, tai vis tiek yra vienas m rysys.

pPT-pTt

13 pav. m rySio susidarymas p-p, p-d, d-d atvejais.
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Yra galimos ir ,4 regionai-4 regionai“ saveikos arba 6 (delta) rysiai. Jie galimi d arba f
orbitaliy sgveikos metu, bet tai yra gan retai pasitaikanys rysiai. Dar retesni: ¢ (fi) rySiai arba ,,6
regionai-6 regionai“ sgveikos.

—

14 pav. 6 rysio susidarymas i$ dviejy d orbitaliy.

d ir ¢ rySiy retumas lyginant su o ir 1t yra susije su energijomis. Mat 1 regionas-1 regionas”
sanklodos reikalauja maziausiai energijos sgnauduy, elektrony debeséliai turi suartéti tik vienoje
vietoje. Tuo tarpu ,2 regionai-2 regionai“ sgveikoms jau reikia energijos tiksliai orientuoti
elektronus taip, kad susidaryty dvi sanklodos. Situacija vis labiau sudétingéja & ir ¢ atveju. Kitaip
tariant, o rySys yra stipriausias cheminis rysys, m rySys silpnesnis, o 8 ir ¢ - labai silpni
rysiai. Ir dél to, jei susitinka du atomai, kurie turi neporuoty elektrony, arba elektrony donoras
susitinka su elektrony akceptoriumi, jie pirmiausia sudaro o rysj, po to 1 rysius, po to 8 rysius ir
galiausiai ¢ rysius.

Grjzkime prie jau minéty sp®-s ir sp?-sp® sgveiky. Kas per dalykas yra sp® orbitalés? Arba
dar sudeétingesnés sprd™ orbitalés? Pradékime §j klausima nagrinéti nuo tokios dilemos: mes
Zinome CH4 (metano) dujas. Pavaizdave jos Lewis taskine formule pastebésime, jog susidaro 4
C-H rysSiai. O dabar pavaizduokime anglies atomo orbitaliy energijos diagrama.

s p
2 [N
1M

Yra tik du neporuoti elektronai C atome. Taip pat 1s elektronai néra iSoriniai elektronai, jie
yra giliai prie branduolio ir rySio susidaryme dalyvauti tikrai negali. Tai kaip anglis sudaro 4
rySius, jei yra tik 2 neporuoti elektronai? Pastebékite, jog jie vieng 2s elektrong perkeltume j
tuscia 2p orbitale, CH4 susidarymas buty labai logiSkas. Deja, 2p orbitalé yra auksStesnés
energijos, elektronas ten ilgai neuzsibuty. Tac¢iau vandenilio ar bet kurie kiti atomai, budami
Salia anglies atomo, paskatina reiskinj, vadinamg orbitaliy hibridizacija, t.y. procesg, kurio
metu susidarant junginiui suvienodéja ir skirtingy polygmeny orbitalés tiek pagal energija, tiek
pagal forma. Taigi, CH4 molekuléje anglies atomas turi nebe 2s ir tris 2p orbitales, bet keturias
2sp? orbitales. sp3 jas vadiname dél to, jog jos susidaré hibridizuojantis vienai s ir trim p
orbitaléms (15, 16 pav.).

Svarbu pastebéti, jog turint vienodas hibridines orbitales jmanoma, kad jos iSsidéstyty
simetriSkai. Keturios 2sp3 orbitalés iSsidésto taip, kad buty kuo toliau viena nuo Kkitos ir tai
atitinka tetraedro (taisyklingos trikampés piramidés) forma. Todél metano molekulé yra
simetriskas tetraedras (17 pav.). Vadinasi, hibridizacija leidZia paaiSkinti molekuliy forma, bet
apie tai daugiau suZinosite 3 sesijos metu.

12



Orbitals in an isolated C atom Orbitals in the sp3 hybridized C atom in CH,

A 4

2p 2p 2p

- Hybridization /I 1 4 /I_

1l

2s

15 pav. CHs molekuléje vykstancios hibridizacijos metu suvienodéja s ir p orbitalés pagal energija.

Py PP
sp® sp® sp? sp®

= Q

16 pav. CHs molekuléje vykstancios hibridizacijos metu suvienodéja s ir p orbitalés pagal forma.

H

"blend"

Taip pat galimos ir kitokios hibridizacijos, pavyzdziui, sp?,
sp, sp3d, sp3d? ir pan. sp? hibridizacija galime gauti BF3 atveju.
Boro elektrony konfigliracija yra 1s22s22pl. Nors vél turime
suporuotus 2s elektronus, hibridizacijos metu jie iSsiporuoja ir H
reikia dar vienos p orbitalés tg elektrong ,patalpinti“. Taciau
paskutiné p orbitalé lieka tuScia: ji nesihibridizuoja (nes néra
energetinés prasmeés tg daryti). Todél iS vienos 2s ir dviejy 2p
orbitaliy susidaro trys 2sp? hibridinés orbitalés.

IS tiesy dalinai hibridizuojasi ir fluoro atomai, bet H
paprastumo delei laikysime, jog hibridizacija vyksta tik 17 pav. Anglies 2sps
centriniuose atomuose. Todél 19 pav. matysime, jog o rysys orbitalés (pilkos) ir
susidaro galais persiklojant boro 2sp? ir fluoro 2p orbitaléms. vandenilio 1s orbitalés
Lieka tuSc¢ia boro 2p orbitalé, dél kurios BF3 gali sudaryti (mélynos) CHs molekuléje.

@ o
A

18 pav. Boro atomo orbitaliy 19 pav. BF; orbitaliy modelis.
hibridizacija BFz molekuléje

:rzp 2p | 2p 2p
L :

A = }
] HTLIT] [T
I |

I 1

Isolated B atom Hybridized B atom
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koordinacinj rysj su Lewis baze (pavyzdZiui, su F-
susijungiant j BF4+). Idomu tai, jog BF4 susidarymo metu
hibridizacija vyksta i$ naujo ir kadangi 2p orbitalé tokiu
atveju nebéra tuscia, ji dalyvauja hibridizacijoje ir
susidaro 2sp3 hibridinés orbitalés (20 pav.).

sp? hibridizacija susidaryt gali ir anglies
junginiuose. Pavyzdziui, eteno molekuléje H2C=CH: §
anglis jungia dvigubasis rySys. Kaip susidaro dvigubasis
rySys? Svarbu pastebéti, jog o jungtis susidaro tik vieng
kartg tarp ty paciy atomy, kadangi ,1 regionas-1
regionas“ sankloda galima tik toje pacioje tieséje, ties
kuria yra ir atomy branduoliai. Nukrypusios nuo tos
tiesés sanklodos yra per silpnos. Todél dvigubajame
rySyje yra viena o jungtis, o kita jungtis jau yra m. Ir labai
svarbu, jog T jungtis susidaro butinai tarp nehibridizuoty
orbitaliy (sp™ negali gerai persikloti dviejuose

20 pav. BF4 jone boro orbitalés jau
yra sp3 hibridizuotos.

regionuose). Turime tokig anglies orbitaliy o bond (single bond)
energijos diagrama:
s p \
AR
1 N

Bet tarkime, kad tas mélynas elektronas
panaudojamas m jungciai sudaryti ir pabéga i tuscig
p orbitale (mélynas langelis). Tuomet hibridizuojasi
tik likusios trys orbitalés ir susidaro trys 2sp?

N\

hibridinés orbitalés. Jos panaudojamos sudaryti o bond 7 bond
dviem o jungtims su H atomais ir vienai o jungciai (end-to-end (side-to-side
tarp anglies atomy (21 pav.). overlap) overlap)

sp? hibridinés orbitalés visada iSsidésto i Double bond

trikampij. Taigi etene du vandeniliai ir anglis sudaro
trikampio forma. BFs molekuléje trys fluorai irgi
sudaro trikampio formg, kurio centre buvo B atomas.

21 pav. Eteno H,C=CH orbitaliy modelis.

Galima ir sp hibridizacija. Neorganinés molekulés pavyzdys: BeClz. Berilio elektrony
konfigiiracija yra 1s22s2. Hibridizacijos metu iSsiporuoja du 2s orbitalés elektronai, bet vis tiek
dvi 2p orbitalés lieka tuscios. Tik viena 2s ir viena 2p orbitalés panaudojamos hibridizacijai iki
dviejy 2sp orbitaliy, kurios ir sudaro sanklodg su chloro 3p orbitalémis. Dvi sp orbitalés iSsidésto
kuo toliau viena nuo Kitos: t.y. priesingose pusése (180° kampu arba tiesiog tiesé) (22 pav.).

sp-p sp-p

Cl t{ € Be® 4 cl

1800 22 pav. BeCl; orbitaliy modelis ir
cl 7@ a molekulés forma.
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Organinis pavyzdys galéty biuti etinas
HC=CH, kuomet anglys jungiasi trigubuoju
rySiu. Kadangi vienas C atomas sudaro tik dvi
o jungtis (su H ir su kitu C atomu), vadinasi, sp
hibridizacija yra ideali tokiam atvejui. O
likusios dvi anglies 2p orbitalés gali dalyvauti
dviejy m jungciy sudaryme. Dvi m jungtys
iSsidésto statmenai viena kitos atZvilgiu, kad
elektronai buty kuo toliau vieni nuo Kity.
Vadinasi, trigubajj rysj sudaro viena o jungtis
ir dvi  jungtys.

23 pav. Etino HC=CH orbitaliy modelis.

i 2p 1 1 1_ 1_ 2p
E Hybridization ‘| ’|
7 s & sp
25 1
C C
(ground state) (sp hybridized)

24 pav. Etine susidaro dvi 2sp hibridinés orbitalés, kurios sudaro o rysius poruojantis elektronams, ir
lieka 2p nehibridinés orbitalés, kuriy elektronai poruojasi sudarydami dvi m jungtis.

Galiausiai, hibridizuotis gali ir aukStesniy polygmeny, pavyzdZiui, d orbitalés. Yra Zinoma,
kad egzistuoja PCls molekulé. Uzmeskime akj j fosforo orbitaliy energijos diagrama:
S p d
3T T
2
1|

Turime tik 3 neporuotus elektronus. Bet vélgi, jei iSporuosime 3s elektronus, vieng
(raudonai pazymeta) i$ jy patalpinsime i 3d polygmenj ir suhibridizuosime, gausime, jog
junginyje gali susidaryti penkios 3sp3d hibridinés orbitalés. Jos iSsidésto j trikampés bipiramidés
(ty. dviguba piramidé su dviem virSuném ir j virSy ir j apacia,
kurios pagrindas yra trikampis) forma.

hybridize ,

BIODTO [T T T T ——Madalalalad L T 1 1] ot
3s 3p 3d sp3d 3d
25 pav. sp3d hibridiniy orbitaliy susidarymo schema. ’C

Analogisku principu SFe molekuléje galime stebéti sp3d? OneCidp
hibridizacija, kuomet 6 valentiniai sieros elektronai pasiskirsto orbRN <
SeSiose hibridinése 3sp3d? orbitalése. Jos iSsidésto j oktaedro
(keturkampeés bipiramidés) forma.

26 pav. PCls molekulés
orbitaliy modelis.
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Paskutinis svarbus pastebéjimas galioja molekuléms,

kuriose centrinis atomas turi laisvy elektrony pory.

Kadangi laisvy elektrony pory nevarZo jokie sanklodos

o Sip'd’) - pipy  reikalavimai, o jos irgi siekia iSsidéstyti simetriskai ir kuo

toliau nuo Kkity elektrony, jos taip pat dalyvauja

hibridizacijoje. Stai imkime H20 molekule. Deguonies
orbitaliy energijos diagrama yra tokia:

S p
2 (LT
1N

Atrodyty, kad turime du neporuotus elektronus, jie
27 pav. SFe molekulés orbitaliy —Susiporuoja su vandenilio 1s elektronais, susidaro dvi s-p
modelis. sanklodos ir jokios hibridizacijos nereikia. Taciau

hibridizacija vis tiek wvyksta, jtraukiant dvi iSorinio
sluoksnio elektrony poras (pazymeétas raudonai), kurios liko kaip laisvos elektrony poros
vandens molekuléje. Taigi, Sios dvi orbitalés hibridizuojasi su dviem orbitalém, kurios dalyvauja
rySio susidaryme. Todél vandens molekuléje deguonis turi keturias 2sp3 hibridines orbitales ir

dvi elektrony poros ir du vandenilio atomai iSsidésto j tetraedro forma, kaip biudinga sp?3

hibridizacijai. Tas pats nutinka NH3 atveju, tik ten turime tris vandenilius ir vieng laisva

elektrony porg, bet susidaro tos pacios keturios 2sp3 hibridinés orbitalés.

| Tetrahedral arrangement p :
of four sp* hybrid orbitals Two O sp’ orbitals contain
about oxygen nonbonding electron pairs

e — — - X

7 /9
| O—Hsingle bondsw

28 pav. H;0 ir NH3 orbitaliy modeliai.

3 tema. Organiniy junginiy struktiros ir jy vaizdavimas.

Paskutinis svarbus dalykas, kurj vertéty iSsiaiskinti prieS 3-3ja sesijg: kokie yra organiniy
junginiy struktiry vaizdavimo budai. Organiniai junginiai yra tokie sudétingi struktiiros prasme,
kad daznai molekuliné formulé apie juos nieko nepasako. C-C jungciy energetinis tvirtumas,
galimybé sudaryti ilgas anglies atomy grandines, 1 jungciy susidarymo galimybé uZtikrina, jog
organiniy junginiy yra daug ir jvairiy. Stai molekuline formule C4Hs gali turéti net $esi skirtingi
organiniai junginiai (29 pav.). Junginiai, kuriems budinga ta pati molekuliné formulé, bet
skirtingas atomy iSsidéstymas molekuléje, vadinami izomerais.

Dazniausiai pasitaiko struktiiriniai izomerai: tokie izomerai, kuriuose skiriasi atomy
sujungimo tvarka. 1-butenas ir cis-2-butenas yra strukturiniai izomerai vienas kitam: jei 1-
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buteno atveju dvigubasis rySys susidaro tarp pirmos ir antros anglies, tai cis-2-buteno atveju:
tarp antros ir trecios anglies. Automatiskai pasikeiCia ir prisijungty vandeniliy skaicius prie
angliy. Atminkite, jog anglis gali sudaryti maksimaliai keturias jungtis!

Ho H HoH HoH
c=C H—C—C H—C—C H
/ v H / M | N I

H Sy H C—H H fC—(ll—H

_C H—C_

H™/ ™H {H H H
1-butenas cis-2-butenas trans-2-butenas
g W 1o
I /,(z:_H “Co ;H H H~c—c-—H
H—C—C | .C. 7 |
| b /H - C\ H..--C_C--..H
H -% H™ I / "H I
H™ Y H H H H
2-metil-1-propenas metilciklopropanas ciklobutanas

29 pav. Sesi C4Hg izomerai.

vietoj dV1gub0 rySio susidaro papildomas viengubasis rysys tarp dviejy angliy, talp susidarant
trinariam ciklui (arba uzdarai trijy anglies atomy grandinei).

Bet buna ir geometriniai izomerai. Tai yra tokie izomerai, kuriuose atomy sujungimo
tvarka nesisKiria, taciau skiriasi pakaity iSsidéstymas aplink tam tikrus rysius ir tas iSsidéstymas
negali keistis. Tokie izomerai yra cis-2-butenas ir trans-2-butenas. Kaip pastebésime, jie
struktiriSkai nesiskiria: krastinés anglys turi po tris H atomus, vidurinés sujungtos dvigubuoju
rySiu. Bet skiriasi tuo, jog cis-2-butene krastinés anglys abi nukreiptos j vieng puse (pagal 29
pav. j kaire) nuo dvigubo rysio, o trans-2-butene krastinés anglys yra j prieSingas puses nuo
dvigubo rysio (29 pav. viena j kaire, kita j desine). Sis skirtumas yra nei$taisomas, nes funkcinés
grupés (organinéje chemijoje funkcinémis grupémis vadiname jvairias i$ keliy atomy sudarytas
grupes) apie dvigubajj rysj suktis negali. Sukimasis apie viengubg o jungtj galimas, bet apie
dviguba ry$j sukimasi varzo m jungtis: sukimosi metu iSirty abi m jungties sanklodos, tam reikia
labai daug energijos, kurios molekulé neturi (30 pav.). Todél, jei apie dviguba jungti atomy
grupes iSsidésto skirtingai, susidaro geometriniai izomerai, kuriy fizikinés ir cheminés savybés
yra skirtingos.

C-C
7 bond
H-., \ 9 ) o1 H..,
"’// o
\ H
90” rotation

around
double bond

30 pav. Sukimasis apie dvigubg jungtj negalimas dél m rySio suirimo.
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Taip pat dar buna ir erdviniai arba stereoizomerai, kurie tarpusavyje skiriasi tik pakaity
iSsidéstymu erdvéje, bet juos aptarsime 3 sesijoje.

Kaip matome, organinius junginius tikslinga atvaizduoti struktiira, ne molekuline formule.
Bet buna ir tokiy dideliy junginiy kaip C27H440 (vitaminas D3). Atvaizduoti tiek daug atomy
pilnoje strukturinéje formuléje uZimty daug laiko. Todél kartais naudojamos sutrumpintos
strukturinés formulés: jos nuo pilny struktiiriniy formuliy skiriasi tuo, jog nevaizduojami C-H
rySiai (arba bet kurie Kkiti rySiai su vandeniliu): vietoj to vandeniliai tiesiog priraSomi prie
anglies, prie kurios prisijunge. AuksSCiau pateikty SeSiy izomery sutrumpintos struktirinés
formulés pateiktos 31 pav.

H2C:C\H ch—C\lj H3C_Cil\_|
CH2 CH CH—CH3
H4C HaC
1-butenas cis-2-butenas trans-2-butenas
CHo
4 HoC. H,C—CH
H3C—C 2|,CH—CH3 27 e
\CH3 H-C HoC—CH>
2-metil-1-propenas metilciklopropanas ciklobutanas

31 pav. Sesiy C4Hg izomery sutrumpintos struktiirinés formulés.

Tac¢iau dazZniausiai naudosime dar trumpesnj organiniy molekuliy vaizdavima
skeletinémis formulémis. Jose neZymimi net anglies atomai. Anglies atomus atspindi vietos,
kuriose susiduria rySiai arba kuriose baigiasi rySiai. Vandeniliai, prisijunge prie anglies atomy,
taip pat lieka nepazZyméti, taciau jy skaiCiy visada galime suZinoti i§ 4 atéme skeletinéje
formuléje j tam tikrg anglj ateinanciy rysiy skaiciy (nes skeletinéje formuléje vaizduojami visi
kiti, ne su vandeniliais susije rysiai). C4Hs izomery skeletinés formulés vaizduojamos 32 pav.

5y v

1-butenas cis-2-butenas trans-2-butenas
2-metil-1-propenas metilciklopropanas ciklobutanas

32 pav. Sesiy C4Hs izomery skeletinés formulés.

Taciau skeletines formules reikia vaizduoti atsargiai, nes reikia paisyti molekuliy
geometrijos. Stai jei anglis sudaro viena dvigubajj rysj, vadinasi, ji yra sp? hibridizacijos, todél
butinai rySius aplink tokig anglj vaizduoti taisyklingo trikampio forma (geriausiai tas atsispindi
2-metil-1-propeno skeletinéje formuléje, kur aplink centrine anglj C=C ir du C-C rySiai iSsidésto
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j taisyklingg trikampj). sp3 hibridizacijos angliy rysiai vaizduojami tiesiog buku kampu (is tikryjy
kampas turéty biiti ~109°, bet i$ akies tokio kampo nepamatuosi). Galiausiai, jei turime anglj su
dviem dvigubaisiais ar vienu trigubuoju rySiu, ji bus sp hibridizacijos. Tokiu atveju du rysiai,
kuriuos sudaro ta anglis, turi biti vaizduojami 180° kampu arba vienoje tieséje.

Jei turime kitokj atomg nei anglis ar vandenilis (paprastai vadinama heteroatomu) jj ir
prie jo prisijungusius vandenilius skeletinéje formuléje uZraSome pilnai, kaip tg3 darome
sutrumpintoje struktiirinéje formuléje. 33 pav. pateiktos organinio junginio propargilamino
struktirinés formulés. Atkreipkite démesj, kad trigubasis ir viengubasis C-C rySiai yra vienoje
linijoje, o funkciné -NH2 grupé nukreipta buku kampu, nes ji yra prisijungusi prie sp3
hibridizacijos anglies.

H H _
H—CEC—CID—N' HC=C—CH»-N Ho - \

33 pav. Propargilamino pilna struktiriné, sutrumpinta struktiriné ir skeletiné formulés.

Apibendrintai skeletiniy formuliy vaizdavimo taisykles vaizduoja 34 pav.

EKiekvienas grandinés  Vandenilis

Grandinés galas kam.]ms vaizduoja pav mz:lu-:-t.ﬂi todél,
vaizduoja anglies atoma anglies atoma kﬂ.d yra prisijunges
\‘ F prie heteroatomo
OH

/ .
/ h T T 4 ‘
v1l - - " 3 '.I. = )

51 anghs twi tris ., ! . - : ro S1os anghies visi ketm1
andenili Sios anglys turi po Sios anglys tari po da S gh Lo .
vandenthus, nes su viena vandenili. nes e . ry&ial pavaizduoti, todél

etimu anglies atomn ava 1, ne: Iviius su gretiinomis ae .
o E 53 o lariusi imis ir po du 1vE vandenili ji neturi
cadarinsi file 1 v jau yra sudariusios po  anglimis ir po du rvéins su

o 1s 1ysms vandenilio atomais

34 pav. Skeletiniy formuliy vaizdavimo taisykliy santrauka.

Pabaigai, iSspreskime paprasta wuzdavinuka. Kokia 35 pav.

pavaizduoto junginio (aspirino) moliné masé? Lengviausiai j $j O OH

klausimg atsakysime suskaiciave visas anglis ir prie jy esancius

vandenilius. Mes jau matome 4 deguonis ir vieng vandenilj O

pavaizduotus, dél jy nekyla klausimy. O 36 pav. pavaizduotos 9 angliy \n/
@)

pozicijos skaiCiais 1-9. Pastebésime, kad j 1, 2, 7 ir 8 anglis ateina po

keturias jungtis, vadinasi, prie jy

O OH vandeniliy néra. Prie 3, 4, 5 ir 6 anglies
yra po vieng vandenilj, nes j jas ateina 35  pav.  Aspirino

O. s 9  potrisjungtis, 04 -3 = 1.Ir tik 9 anglis  skeletiné formule.
3 7 turi tris vandenilius, nes pavaizduota
tik viena jungtis su 8-3ja anglimi. Sudéje visus vandenilius ir
4 6 O nepamirSe -OH grupés vandenilio gauname molekuline formule

5 CoHg04. Aspirino moliné masé:
36 pav. Aspirino skeletiné  yrcope0,) = 12,0119 + 1,008-8 + 15,999-4 = 180,16 g/mol

formulé su sunumeruotais
C atomais.
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Namuy darby uZduotys. (PAGALIAU!!!)

1. 1,1-dinitrometanas (CH2N204) yra bespalvé skystos buisenos silpna rugstis. Vandenyje Si
medZiaga jonizuojasi, o susidariusi konjuguota bazé 1,1-dinitrometionidas (CHN204"),
turi ryskiai geltong spalva. Sio jono koncentracija galime nustatyti naudodamiesi Beer-
Lambert désniu:

A=¢-c-l

Kur A - sugertis, € - 1,1-dinitrometionido moliné sugerties konstanta, lygi 3162 l-cm-
L moll, ¢ - 1,1-dinitrometionido koncentracija (mol-1-1), 1 - tirto méginio sluoksnio storis,
lygus 1 cm.
0,88 g 1,1-dinitrometano iStirpinta 100 ml vandens ir nustatyta méginio sugertis A =1,10.

a) UzraSykite 1,1-dinitrometano jonizacijos lygti.

b) Apskaiciuokite 1,1-dinitrometionido moline koncentracija.

c) Apskaiciuokite 1,1-dinitrometano jonizacijos laipsnj duotame tirpale.

d) Apskaiciuokite 1,1-dinitrometano jonizacijos logaritmine konstantg pKa.

2. Gaminant buferj, 2,67 ml organinés bazés s-kolidino (p = 0,917
g/ml; pKb = 6,57) istirpinta 50,0 ml vandens, pridéta 9,0 ml 1M HCI
ir atskiesta iki bendro 100 ml tario. s-kolidino skeletiné formulé
duota deSinéje.

a) UzraSykite s-kolidino molekuline formule.
b) UzZraSykite reakcijos tarp s-kolidino ir HCI lygt;i.
c) Apskaiciuokite gauto buferinio tirpalo pH.

3. UZraSykite Siy druskuy tirpaluose vykstancios hidrolizés jonines lygtis ir nurodykite Siy
drusky tirpaly terpe (rugstiné, Sarminé ar neutrali):
a) KClO2
b) (CHs)2NHal
c¢) CH3CHCHCOOLI
d) ZnBr:
e) NHsNO2

4. Bismuto gryninimo metu vykdoma bismuto (III) nitrato elektrolizé. Jos metu vyksta
tokios puslygtés (jy standartiniai redukcijos potencialai pateikti deSinéje):
Bi3* (aq) + 3e- = Bi (k) E°=+0,31V
2H20 (s) = 02 (d) + 4H* (aq) + 4e E°=+1,23V
Atlikite Sias uZduotis:
a) Sudékite puslygtes ir uZrasykite iSlygintg elektrolizés lygti.
b) Kuris i$ pateikty procesy vyksta ant anodo?
c) Elektrolizei naudojamas jtampos Saltinis turi virSyti reakcijos elektrovaros
modulj. Kokios jtampos Saltinio reikia, jei visy medziagy koncentracijos yra 1
mol/l ir daliniai slégiai yra 1 bar, o temperatura standartiné (T = 298 K)?
d) Kokios jtampos Saltinio reikia, jei bismuto jony koncentracija lygi 0,3 mol/], o
vandenilio jony koncentracija lygi 0,05 mol/1? Deguonies dujy slégis lygus 1 bar.
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e) Elektrolize ruoSiames vykdyti 4 valandas naudodami 2,8 A elektros srove. Kokia
mase bismuto galésime iSgauti tokiomis salygomis?

5. Zemiau pateikta neZinomo elemento orbitaliy energijos diagrama:

=N W s U O

S p d f

™

L 2 2 I I Ay Y A B |

1 I I N O N At S I P 0 I O IO 2 I R A

L 2 P P I I 2t Iy

NI LT

™

a) Koks tai cheminis elementas?

b) Kuriam periodinés lentelés blokui (s, p, d ar f) jis priklauso?

c) Kiek Sio elemento atome yra elektrony, kuriy orbitinis kvantinis skaic¢ius 1 = 1?

d) Kiek Sio elemento atome yra elektrony, kuriy magnetinis kvantinis skaic¢ius mi =
+37

e) UzZraSykite pilng ir sutrumpintg elemento elektrony konfigiiracija.

f) Pavaizduokite to elemento katijono, kurio kruvis +3, orbitaliy energijy diagrama.

O

6. POBrs ir PBrs molekuliy struktiirinés formulés pateiktos desinéje.

I
a) Kiek o ir kiek 1 jungciy yra POBr3 molekuléje? B — P -
b) Kiek o ir kiek 1 jung¢iy yra PBrs molekuléje? r /! Br
c) Kokia yra fosforo atomo orbitaliy hibridizacija POBr3 Br

molekuléje? Paaiskinkite, kaip nustatéte. .o
d) Kokia yra fosforo atomo orbitaliy hibridizacija PBrs Br——P——Br
molekuléje? Paaiskinkite, kaip nustatéte. |

Br

7. Taisyklingai pavaizduokite Zemiau pateikty dviejy junginiy
skeletines formules. Ar jie yra strukturiniai izomerai?

Pabaiga!
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