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interaktsioonid
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(molekulaarorbitaalid)
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VSEPR-mudel
(3D struktuurid)

Molekulaarne geomeetria
Molekulide polaarsus

Lewis’i struktuurid
(2D struktuurid)

Oktetireegel
Formaalne laeng ja resonants

Aatomorbitaalid

Loengu kava



Aatomorbitaalid
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2s 2px2py 2pz

3dz²3dxy 3dx²−y²3dyz 3dxz

• Põhimõisted: tõenäosustihedus, piirpind, pais (lobe), sõlmpind (nodal plane), +/− faasid



Elektronkonfiguratsioon
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• Sama energiataseme n (n = 1, 2, 3…) alakihtide energia:

ns  < np  < nd  <  nf

• Orbitaalse elektronjaotuse meelespea:
1) Aufbau printsiip: orbitaalid täituvad elektronidega energia kasvu järjekorras.

1s  < 2s  < 2p < 3s  < 3p  <  …

2) Pauli keeluprintsiip: orbitaalil saab olla kuni kaks vastasspinniga ( ) elektroni.

3) Hundi reegel: p-, d- ja f-alakihtide järjestikused orbitaalid täituvad ühekaupa.

• Väliselektronkihi ehk valentskihi elektronkonfiguratsioon

• Paljude d- ja f-elementide elektronkonfiguratsioonid ei vasta Aufbau printsiibile.
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Vt lisaks: https://ptable.com/#Electrons/Expanded

https://ptable.com/#Electrons/Expanded


Lewis’i struktuurid

• Lewis’i sümbolid ehk täppvalemid:

• Aatomid saavutavad kovalentsete sidemete moodustamisel elektronoktette või -dublette (v.a erandid):
a) oktett − p-elementide 8-elektroniline  ns2 np6  elektronkonfiguratsioon;
b) dubletsus − s-elementide 2-elektroniline  ns2 elektronkonfiguratsioon.
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Vt lisaks: https://et.wikibooks.org/wiki/Ettevalmistus_Keemiaol%C3%BCmpiaadiks/Lewisi-struktuurid

HCOOH CO(NH2)2H2SO3 NH4ClO4

https://et.wikibooks.org/wiki/Ettevalmistus_Keemiaol%C3%BCmpiaadiks/Lewisi-struktuurid
https://et.wikibooks.org/wiki/Ettevalmistus_Keemiaol%C3%BCmpiaadiks/Lewisi-struktuurid
https://et.wikibooks.org/wiki/Ettevalmistus_Keemiaol%C3%BCmpiaadiks/Lewisi-struktuurid


Keemilise sideme karakter

• Elektronegatiivsus (χ) − elemendi aatomi võime siduda molekulis või keemilises sidemes elektrone.

• Aatomite A ja B vahelise keemilise sideme A−B tüüp sõltuvalt elektronegatiivsuste erinevusest (Δχ):

6

• Polaarse kovalentse sideme aatomitevaheline ebaühtlane elektronjaotus põhjustab δ+ ja δ− osalaenguid, mida 
iseloomustab suunaline (             ) dipoolmoment μ (D). Mittepolaarse sideme korral μ = 0 D.

• Molekuli osalaengute jaotust illustreerib elektrostaatilise potentsiaali pinna kujutis:

Vanemas kirjanduses kasutatakse 
ka vastupidise suunaga noolt.



Keemilise sideme karakter

• Polariseeritavus (α) − aatomi, iooni või molekuli elektronkatte derformeeritavuse ulatus.

• Molekuli polariseeritavus iseloomustab molekuli elektronkatte deformeeritavust
aatomituumade suhtes.

• Ioonilises ühendis põhjustab katiooni positiivne laeng elektrostaatiliste jõudude toimel
aniooni sfäärilise elektronpilve deformeerumist.
1. Katiooni polariseeriv toime on seda tugevam, mida suurem on selle laengutihedus.
2. Anioon on seda polariseeritavam, mida suurem ja hõredam on selle elektronpilv.

Vt lisaks: Canham et al. (2014). Descriptive Inorganic Chemistry

Kovalentne karakter: NaCl < MgCl2 < AlCl3 Kovalentne karakter: AlF3 < AlCl3 < AlBr3
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Formaalne laeng

• Formaalne laeng iseloomustab elektronide optimaalset jaotumist molekulstruktuuris selliselt, et aatomite laengud 
oleksid võimalikult nullilähedased − nii on molekulstruktuur madalaima energiaga.

• Iooni või molekuli üldlaeng on vastavate aatomite formaalsete laengute summa:
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V − vaba aatomi valentselektronid

L − vabad (jagamata) elektronid

B − sidemetes osalevad elektronid

formaalne laeng = V − L −
1
2

B



Resonants

• Resonants kirjeldab valentselektronide delokalisatsiooni ehk ümberpaigutumist molekulis.

• Delokalisatsioon stabiliseerib osakest ja võimaldab ennustada selle keemilisi omadusi (nt pKa) ning reaktiivsust.

• Resonantspiirstruktuuride joonistamisel:

a) liiguvad ainult valentselektronid (π-elektronid  / vabad elektronipaarid  / paardumata elektronid) kas kõrgema 
elektrontihedusega (elektronegatiivsema) või madalama elektrontihedusega (elektropositiivsema) piirkonna 
suunas;

b) peab molekuli üldlaeng jääma samaks.
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Kordne polaarne 
side

Allüülne 
elektronipaar

Elektronipaar vaba 
p-orbitaali kõrval

Allüülne 
karbokatioon

Konjugeeritud 
kordsed sidemed



Resonants

• “Tundmatu” ühendi keemilist reaktiivsust saab hinnata selle resonantspiirstruktuuride elektronjaotuse põhjal:

• Mis järeldub välja joonistatud resonantspiirstruktuuridest?
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Oktetireegli erandid

• Mittetäielik oktett (incomplete octet) − aatomi valentskihis on vähem kui 8 elektroni.

a) Be [He]  2s2

 Berüllium moodustab kovelentsete sidemetega (molekulaarseid) ühendeid, näiteks BeH2 ja BeCl2.

b) B [He]  2s2 2p1

 Boor saavutab okteti moodustades sideme aatomi või molekuliga, millel on vaba elektronipaar. Keemilist sidet, 
mille mõlemad elektronid pärinevad ühelt aatomilt, nim koordinatiivseks sidemeks (tähistatakse noolega):

c) Al [Ne] 3s2 3p1

 AlCl3 moodustab dimeere (Al2Cl6), milles Al aatomid on Al−Cl−Al sildsidemete abil saavutanud okteti:
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Oktetireegli erandid

• Laiendatud valentskiht (expanded valence shell) − aatomi valentskihis on rohkem kui 8 elektroni.

• Alates 3. perioodist (n ≥ 3) saavad molekulikesksed muutuva valentsiga mittemetalliaatomid hüpervalentseid 
(hüperkoordinatiivseid) ühendeid moodustada.

• Ajalooliselt arvati, et hüpervalentsus tuleneb valentselektronide üleminekust vabadele d-orbitaalidele, kuid antud 
käsitlus ei vasta tõele!

a) P [Ne]  3s2 3p3

b) S [Ne]  3s2 3p4
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Oktetireegli erandid

• SF6 molekuli saab vaadelda kui resonantshübriidi erilaengulistest piirstruktuuridest, kus tsentraalne väävli aatom 
vastab +2 formaalse laenguga oktetireeglile:

• Parim hüpervalentsete molekulide keemilise sideme mudel on selline, mis kujutab neid osaliselt ioonsena.

• Hüpervalentsete ühendite hulka kuuluvad ka paljud teised p-elementide happelised oksiidid ja neile vastavad 
mineraalhapped, interhalogeensed polühalogeniidid ning mitmesugused ioonid:

[SF4
2+ +2 F–] resonantshübriidis on ekvivalentsed S–F sidemed punktiiriga tähistatud.
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Tüüp Näited

Polüfluoriidid PF5, SF6, ClF5, IF7, XeF4, XeF6

Anioonid [SiF6]2‒, [PF6]‒, [IF8]‒, I3‒

Mineraalhapped H3PO4, H2SO4, HClO4, H5IO6

Oksohalogeniidid POCl3, SOCl2, XeO2F2, XeOF4



Oktetireegli erandid

• Ioonvedelikud ehk ioonsed vedelikud on toatemperatuuril vedelas olekus olevad soolad.
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Katioonid:

Anioonid:

• Ruumilt mahukad ioonid pakkuvad halvasti, millest tulenevalt on ioonvedelikud viskoossed.

• Ioonvedelikke kasutatakse näiteks solventidena keemiliste reaktsioonide läbiviimisel.

R1 = Me (−CH3), R2 = n-Bu (−C4H9)https://sanyo-chemical-
solutions.com/products/ionicliquid/

https://sanyo-chemical-solutions.com/products/ionicliquid/
https://sanyo-chemical-solutions.com/products/ionicliquid/
https://sanyo-chemical-solutions.com/products/ionicliquid/
https://sanyo-chemical-solutions.com/products/ionicliquid/
https://sanyo-chemical-solutions.com/products/ionicliquid/


Oktetireegli erandid

• Kus me kohtame hüpervalentseid ühendeid orgaanilises keemias?
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a) Dess-Martini oksüdatsioon
 https://www.organic-

chemistry.org/namedreactions/dess-
martin-oxidation.shtm

Dess-Martini periodinaan (DMP)

b) Wittigi reaktsioon
 https://www.organic-

chemistry.org/namedreactions/wittig-
reaction.shtm

Fosfooniumüliid

c) Corey-Chaykovsky reaktsioon
 https://www.organic-

chemistry.org/namedreactions/corey-
chaykovsky-reaction.shtm

Sulfoksooniumüliid

https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/dess-martin-oxidation.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/dess-martin-oxidation.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/dess-martin-oxidation.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/dess-martin-oxidation.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/dess-martin-oxidation.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/dess-martin-oxidation.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/dess-martin-oxidation.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/dess-martin-oxidation.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/dess-martin-oxidation.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/dess-martin-oxidation.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/dess-martin-oxidation.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/dess-martin-oxidation.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/dess-martin-oxidation.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/dess-martin-oxidation.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/dess-martin-oxidation.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/wittig-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/wittig-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/wittig-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/wittig-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/wittig-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/wittig-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/wittig-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/wittig-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/wittig-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/wittig-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/wittig-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/wittig-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/wittig-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/corey-chaykovsky-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/corey-chaykovsky-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/corey-chaykovsky-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/corey-chaykovsky-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/corey-chaykovsky-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/corey-chaykovsky-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/corey-chaykovsky-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/corey-chaykovsky-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/corey-chaykovsky-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/corey-chaykovsky-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/corey-chaykovsky-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/corey-chaykovsky-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/corey-chaykovsky-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/corey-chaykovsky-reaction.shtm
https://www.organic-chemistry.org/namedreactions/corey-chaykovsky-reaction.shtm


TEMPO

Oktetireegli erandid

• Radikaalid − osakesed, millel on üks või mitu paardumata spinniga valentselektroni.
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• Kus me kohtame radikaale igapäevaelus?

Atmosfäärikeemia
O3, freoonid (CFC), NOx heitgaasid

Naftakeemiatööstus
Naftafraktsioonide krakkimine 

(termolüüs või katalüütiline 
lagundamine)

Polümeeride keemia
Radikaal-initsieeritud polümerisatsioon

(initsiaatori termolüüs, fotolüüs vm)



Ülevaade: valentsus
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• Põhimõisted: valents (valency), oksüdatsiooniaste (oxidation state), koordinatsiooniarv, ligand

valents =
vaba aatomi 

valentselektronid −
vabad (jagamata) 
valentselektronid oksüdatsiooniaste =

ühendi 
üldlaeng −

ligandide laengute 
summa

Valence, Oxidation Number, and Formal Charge: Three Related but Fundamentally Different Concepts. 
J. Chem. Educ. 2006, 83, 5, 791–799 (https://doi.org/10.1021/ed083p791)

https://doi.org/10.1021/ed083p791


VSEPR-mudel

• Valentskihi elektronipaaride tõukumise mudel (ingl Valence Shell Electron Pair Repulsion model)

• Molekulide geomeetria tuleneb sidemetes osalevate e‒ ja vabade elektronipaaride omavahelisest tõukumisest.

AXnEm
A − keskne aatom, X − kõrvalrühmad (ligandid), E − kesksel aatomil lokaliseerunud vaba(d) elektronipaar(id)

• AXn-tüüpi molekulide kesksel aatomil puuduvad vabad elektronipaarid.

• AXnEm-tüüpi molekulide kesksel aatomil on vähemalt üks vaba elektronipaar.

• Kordseid sidemeid vaadeldakse sarnaselt üksiksidemetega ühe kõrge elektrontihedusega alana.

• Vabad elektronipaarid (a) on ruumilt mahukamad ja seega tugevama tõukumisefektiga kui sidemeelektronid (b):

sideme e‒
  ⇔  sideme e‒   < sideme e‒

 ⇔  vaba elektronipaar   < vaba elektronipaar  ⇔  vaba elektronipaar
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Huvilistele: Gillespie et al. (2001). Chemical Bonding and Molecular Geometry



VSEPR-mudel (AXn)
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VSEPR-mudel (AXn)

• Vähemlevinud AXn-tüüpi molekulid ja ioonid, kus n > 6, on keemiliselt pigem ebastabiilsed.

• Mahutamaks enda ümber 7 või enam kõrvalrühma, peab keskne aatom olema suurte mõõtmetega ning 
naaberaatomid võimalikult väikesed.

• Komplekshüdriid [ReH9]2– ehk nonahüdridorenaat(VII) on üks vähestest seni sünteesitud AX9-tüüpi osakestest:
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J. Phys. Chem. B. 2014, 118, 24, 6482−6490



VSEPR-mudel (AXnEm)
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VSEPR-mudel (AXnEm)

22



VSEPR: tõukumisefekt

• VSEPR-mudel ennustab aatomitevaheliste nurkade muutuse suunda, kuid mitte nende täpseid väärtuseid!

• Elektronide tõukumisefekt sõltub aatomite mõõtmetest ja elektrontihedusest.

• ∠X–A–X väheneb Δχ väärtuse kasvamisel.

• ∠X–A–X suureneb A raadiuse kahanemisel (kui X on sama) või X raadiuse kasvamisel (kui A on sama).

χ(A)  < χ(X)

• Aatomitevahelised nurgad:
1) vertikaalteljega paralleelsed aksiaalsed nurgad
2) aksiaalsete nurkade suhtes risti (ortogonaalselt) paiknevad ekvatoriaalsed nurgad
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VSEPR: tõukumisefekt

• AX5-tüüpi PCl5

Claks ja Clekv vahel esineb tõukumine, mistõttu on      
P–Claks sidemed pikemad kui P–Clekv sidemed 
(vastavalt 214 pm ning 202 pm).

• AX4E-tüüpi SF4

Ekvatoriaalne elektronipaar tõukub S–Faks sidemetega 
tugevamalt kui S–Fekv sidemetega, mistõttu on 
sidemepikkused vastavalt 165 pm ning 155 pm.

• AX3E2-tüüpi ClF3

Elektronipaaride omavaheline tõukumine ning tugev 
vastasmõju Cl–Faks sidemeelektronidega annab 
molekulile “T-kuju”. Sellest tulenevalt on Faks–Cl–Fekv 
sidemetevaheline nurk 87,5° (<90°).

• AX4E2-tüüpi XeF4

Elektronide tõukumine on minimaalne, kui F aatomid 
asuvad ruudukujulise tasapinna tippudes ja kaks Xe 
vaba elektronipaari samal teljel, kuid teine teisel pool 
tasapinda.
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VSEPR: polaarsus

• Mitmeaatomiline polaarsete sidemetega molekul on mittepolaarne juhul, kui tegu on sümmeetrilise struktuuriga, 
mille vektoriaalsed dipoolmomendid kompenseerivad (s.t taandavad) üksteist.

25Polaarne Mittepolaarne

cis-trans isomeeria



VB-teooria põhimõisted
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• Valentssidemete teooria (ingl Valence Bond theory)

• Kovalentsete sidemete teket kirjeldav mudel.

• s-, p- ning d-orbitaalide kombineerimisel moodustuvad segatüüpi hübriidorbitaalid.

N aatomorbitaali (AO) liitumisel tekib N hübriidorbitaali (HO)

Kõrvalrühmad + Vabad elektronipaarid

Reaalne d-orbitaalide 
osalus praktiliselt 

olematu (≤5%)



VB-teooria põhimõisted
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• Süsiniku kolm hübriidolekut:

• Millised võiksid välja näha sp3 lämmastiku ja sp3d2 väävli hübridisatsioonidiagrammid?

Põhiolek Hübriidolek



VB-teooria põhimõisted
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• Sidemetüübid ja sideme kordsus

σ-side
Sigmaside

π-side
Piiside

δ-side
Deltaside

• Aineklasside ja vastavate funktsionaalrühmade hübriidsus

• Amiid-, ester- ning enamiinrühmade aatomid on tulenevalt elektronide delokalisatsioonist sp2-hübriidolekus.

Vt lisaks: Roman A. Valiulin. Hybridization (LINK)

https://cheminfographic.wordpress.com/2016/12/21/hybridization/


VB-teooria: d-elemendid

• d-elementide aatomid saavad moodustada kuni 5-kordseid sidemeid:

(Liddle, S. T. (2015). Molecular Metal-Metal Bonds: Compounds, Synthesis, Properties)
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1 σ-side 2 π-sidet 2 δ-sidet

• Dimeerse dikroomterfenüüli 5-kordses Cr–Cr 
sidemes paigutuvad 10 tuumadevahelist 
valentselektroni ühele σ-orbitaalile, kahele π-
orbitaalile ning kahele δ-orbitaalile:

• 4-kordsed sidemed on iseloomulikud näiteks kroomile, 
molübdeenile, volframile ning reeniumile, nagu (a) Re–Re 
side [Re2Cl8]2– või (b) Mo–Mo side [Mo2Cl8]4– klastrites 
(mitmetuumsed kompleksid):

https://application.wiley-vch.de/books/sample/3527335412_c01.pdf
https://application.wiley-vch.de/books/sample/3527335412_c01.pdf
https://application.wiley-vch.de/books/sample/3527335412_c01.pdf


MO-teooria ülevaade

• Molekulaarorbitaalide teooria (ingl Molecular Orbital theory)
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• Molekulorbitaalid*

MO tüüp Siduv Lõdvendav Mittesiduv

Interferents Konstruktiivne
(faasisisene) 

Destruktiivne
(faasiväline) 

Ei osale

Energia Esiduv < Ens või Enp Elõdvendav > Ens või Enp Emittesiduv ≈ Ens või Enp

Märgistus σ- ja π-orbitaalid σ*- ja π*-orbitaalid n-orbitaalid

Stabiliseeriv Destabiliseeriv

N aatomorbitaali kombineerimisel tekib N molekulorbitaali

• Vabad elektronipaarid, mis ei osale vahetult sidemete moodustamisel (nt HF ja NH3 molekulides), asuvad MO-
diagrammil mittesiduvatele molekulorbitaalidele.

• Vabade elektronipaaride molekulorbitaalide osalus sõltub järgmistest faktoritest:
a) orbitaalide kattuvus (energia)
b) orbitaalide sümmeetria (kuju and mõõtmed)

• MO-diagrammi koostamisel lähtutakse aatomite elektronkonfiguratsiooni printsiipidest.

* Siduv ingl bonding; lõdvendav ingl anti-bonding; mittesiduv ingl non-bonding



MO-teooria ülevaade
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• MO-teoorias saab ka üks siduv elektron kahe aatomil vahel (nõrka) sidet moodustada.

• Kaheaatomilise molekuli sideme kordsus ehk järk (bond order) b:

• Kui b = 0, siis sidet ei moodustu (v.a nt gaasifaasis Be2 (g) või vedelas faasis He2 (v)).

p-orbitaalide otsapidine kattumine:
(a) siduv σ-orbitaal ja (b) lõdvendav σ*-orbitaal.

p-orbitaalide külgpidine kattumine:
(a) siduv π-orbitaal ja (b) lõdvendav π*-orbitaal.

• 2p-orbitaalide konstruktiivne (a) ja destruktiivne (b) interferents:



MO-teooria ülevaade
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• 2. perioodi elementide s- ja p-orbitaalide interaktsioon 
(s-p mixing) muudab tuumalaengu kasvamisel 2p-
orbitaalidest moodustuvate siduvate MO-de järjekorda:

• Samatuumalise kaheaatomilise molekuli MO-
diagrammi konstrueerimine:

Sisekihtide AO-d ei 
panusta valents MO-desse

Zef < 8:  E(σp) > E(πp) Zef ≥ 8:  E(σp) < E(πp)



MO-teooria ülevaade

• Kaheaatomiliste molekulide sidemetüüpide energiatasemed:
a) samatuumaliste aatomite vaheline mittepolaarne side − samaväärse energiaga ns- ja np-orbitaalid;
b) erituumaliste aatomite vaheline polaarne side (χA < χB) − erineva energiaga ns- ja np-orbitaalid.

• Keemilise sideme pikkus ja tugevus:

33
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MO interaktsioonid

• Valentsorbitaalid vastavalt elektrontäituvusele:

HOMO
Highest Occupied 
Molecular Orbital

LUMO
Lowest Unoccupied 

Molecular Orbital

SOMO
Singly Occupied 

Molecular Orbital

Frontier Molecular Orbitals (FMOs)

• Frontaalorbitaalid osalevad paljudes keemilistes interaktsioonides.

• Orbitaalidevaheline interaktsioon toimub vaid õige orbitaalse sümmeetria ja lähedase energia korral.

• HOMO-LUMO interaktsioon aitab mõista ühendite reaktiivsust ja reaktsioonide regioselektiivsust:
a) Lewis’i hapete ja aluste teooria
 •  e‒ doonor-aktseptor interaktsioonid
b) Kristallvälja teooria
 •  d-elementide koordinatsioonikompleksid
c) Peritsüklilised reaktsioonid
 •  Diels-Alder jt

• Paardumata valentselektroniga SOMO käsitletakse näiteks (foto- või termokeemilistes) radikaalreaktsioonides.
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Elektrondefitsiitsus

• Elektrondefitsiitseid ühendeid iseloomustab valentselektronide puudujääk “klassikaliste” 
kovalentsete sidemete moodustamisel.
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Closo-boraani klaster [B6H6]2‒

• B2H6 molekuli terminaalsete B−H sidemete järk on 1. B−H−B sildside on summaarselt 
ühekordne, mistõttu loetakse selle individuaalseid B−H sidemeid 0,5-kordseteks.

• B2H6 molekuli keskmes on kaks nurkjat kolmetsentrilist B−H−B sildsidet, millest 
kummaski osaleb 2 elektroni.

• 3c-2e sidemete näiteid:
a) kõrgemad boraanid ja nende derivaadid
b) koordinatsiooniühendid (L→M sidemed)

3-centre 2-electron (3c-2e) bond

Vt lisaks: https://www.covalentbondclass.org/wp-content/uploads/2020/02/CBC-and-3c-2e-bonds.pdf

https://www.covalentbondclass.org/wp-content/uploads/2020/02/CBC-and-3c-2e-bonds.pdf
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Elektrondefitsiitsus
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[B12H12]2‒ ehk 
dodekaboraat(12)

[B8H8]2‒ ehk 
oktaboraat(8)

• Karboraanhapped, kus B−X (X = F, Cl) on lokaliseerunud 2c-2e sidemed, kuid BnCm karkass on elektrondefitsiitne:

• Boraanid ja karboraanid (boraanid, kus B aatom(id) on asendunud C aatomi(te)ga):

bis(karboraan)

H[CHB11F11] H[CHB11Cl11]



Konjugatsioon

• Konjugatsioon kirjeldab p-orbitaalide kattumisel tekkiva π-elektronide süsteemi delokaliseeritust.

• Konjugatsiooniahela MO-diagrammil kujutatakse ainult π-orbitaale:
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• Woodward-Hoffmann: foto- ja termokeemiliste peritsükliliste reaktsioonide korrelatsioonidiagrammid (IChO 2023).



Aromaatsus

• Hückeli reegli kohaselt on tasapinnaline tsükliline struktuur aromaatne, kui selle 
katkematus konjugatsiooniahelas osaleb 4n + 2 (n = 0, 1, 2…) π-elektroni.
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Aromaatsus

Antiaromaatsus

Homoaromaatsus

• Mono- ja polütsükliliste π-süsteemide MO-diagramme saab kujutada Frosti ringide abil:



Aromaatsus: benseen

• Benseen (C6H6) on tasapinnaline resonantsstabiliseeritud tsükkel, millel on kolm delokaliseerunud π-sidet.
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0 sõlmpinda

1 sõlmpind

2 sõlmpinda

3 sõlmpinda

Kuuest p-orbitaalist 
moodustub 6 MO-d

(3 siduvat ja 3 lõdvendavat)



Hapete ja aluste käsitlused
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Prootoni ülekanne

Elektronide ülekanne

Hape Alus Konjugeeritud 
alus

Konjugeeritud 
hape



Lewis’i happed ja alused

41

• Elektrofiilid (E) ja nukleofiilid (Nu) võivad olla nii laenguga kui ka laenguta (neutraalsed) osakesed.

• Millistes tuntud või levinud keemilistes reaktsioonides kohtame nimetatud elektrofiile ja nukleofiile?

Elektrofiilid
1.  Vaba orbitaaliga katioonid

H+, CH3
+, NO2

+, Mn+ (Al3+, Fe3+, …)

2.  Vaba orbitaaliga neutraalsed osakesed

BF3, AlCl3, FeCl3, ZnCl2, TiCl4

3.  σ-side elektronegatiivse aatomiga

CH3−Br

4.  π-side elektronegatiivse aatomiga.          
…….

5.  Vaba orbitaalita ooniumioonid

H3O+, NH4
+

Nukleofiilid
1.  Vaba e‒ paariga anioonid

H–, HO–, RO–, Br–, NC–, H2N–

2.  Vaba e‒ paariga neutraalsed osakesed

NH3, H2O, R’NH2, R’OH, R’SH

3.  σ-side elektropositiivse aatomiga

CH3−Li, CH3−MgBr (metallorgaanika)

4.  Vaba(de) π-sideme(te)ga ühendid

5.  Kompleksanioonid

[AlH4]–, [FeBr4]–, [SbF6]–



HSAB-teooria
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• Jäikade ja pehmete hapete ning aluste teooria (ingl Hard and Soft Acids and Bases theory)

• Lewis’i happed ja alused saab jagada jäikadeks, piiripealseteks ning pehmeteks.

väikesed mõõtmed • 

lokaliseerunud laeng • 

vähepolariseeritav • 

•  suured mõõtmed
•  delokaliseerunud laeng
•  hästipolariseeritav

• Pehmete ja jäikade osakeste interaktsioonid aitavad kvalitatiivselt ennustada reaktsiooniproduktide teket.

Jäik hape

Jäik alus

Tugev

Pehme hape

Pehme alus

TugevNõrk

La
en

g/
O

ks
üd

at
si

oo
ni

as
te

Polariseeritavus



HSAB-teooria näited
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• Au(I) on pehme hape, mis moodustab pehmete alustega vees lahustuvaid kompleksühendeid:

4 Au+ (aq) + 8 CN‒ (aq) + O2 (g) + H2O (l)  → 4 [Au(CN)2]‒ (aq) + 4 OH‒ (aq)

• [SCN]‒ on ambidentaatne ligand, mis moodustab metallikatioonidega nii N- kui ka S-seotud komplekse:

• Iooniliste ja kovalentsete ühendite lahustuvuskonstant Ksp:

AgF (s)  →  Ag+ (aq) + F‒ (aq)          Ksp = 205

AgBr (s)  →  Ag+ (aq) + Br‒ (aq)          Ksp = 8,3∙10‒17

• Ligandi asendusreaktsiooni tasakaalukonstant Keq:

[CH3Hg(H2O)]+ (aq) + HF (aq)  ⇌  CH3HgF (s) + H3O+ (aq)      Keq = 4,5∙10‒2

[CH3Hg(H2O)]+ (aq) + HBr (aq)  ⇌  CH3HgBr (s) + H3O+ (aq)      Keq = 4,2∙1015

Au+ (aq) + 2 SCN‒ (aq)  → [Au(SCN)2]‒ (aq) Fe3+ (aq) + 6 SCN‒ (aq)  → [Fe(NCS)6]3‒ (aq)

Sideme- ehk seoseisomeeria 
(linkage isomerism)

eelistatud

eelistatud
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Harjutus: IChO 2020 PP12

12.4. Draw the Lewis structures of PCl5 and PF2Cl3 molecules.

12.5. By using VSEPR theory, predict the molecular geometries of PCl5 and PF2Cl3.

12.6. Estimate the polarity of PCl5 and PF2Cl3 molecules.

12.7. Compare the axial P–Cl bond length to the equatorial P–Cl bond length in PCl5.

Solutions: LINK

12.4.

12.5. Trigonal bipyramidal (AX5)

12.6. The molecular geometry of PCl5 and PF2Cl3 
is trigonal bipyramidal with symmetric 
charge distribution around the central atom. 
Therefore, these molecules are nonpolar.

12.7. Axial P–Cl bonds are longer than equatorial 
P–Cl bonds because of the bond pair–bond 
pair repulsion.

https://icho2020.tubitak.gov.tr/storage/preparation%20problems/IChO%202020%20Preperatory%20Problems%20%26%20Solutions.pdf
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Harjutus: IChO 2001 PP15

15.2. Using VSEPR, predict the shapes of the NO2
‒ and NO2

+ ions.

15.3. Consider two other compounds of nitrogen, trimethylamine (Me3N) and trisilylamine (H3Si)3N. The observed bond 
angles at nitrogen in these compounds are 108° and 120°, respectively. Explain the difference in the bond angles.

15.4. Both nitrogen and boron form trifluorides. The bond energy in BF3 is 646 kJ∙mol–1 and that in NF3 is only 280 
kJ∙mol–1. Account for the difference in bond energies.

The boiling point of NF3 is –129 °C while that of NH3 is –33 °C. Ammonia acts as a Lewis base whereas NF3 does not. The 
observed dipole moment of NF3 (0.24 D) is much less than that of NH3 (1.46 D), even though fluorine is much more 
electronegative than hydrogen.

15.5. Explain the differences between boiling points and basicities of NF3 and NH3. Account for the low dipole moment 
of NF3.

Solutions: LINK

15.2.  NO2
‒ V-shaped (bent), NO2

+ linear. 15.3. In case of Me3N, d-orbital of Si and p-orbital of N overlap, 
giving double bond character to the N–Si bond.

Mitte Si d-orbitaal, vaid polariseeritud N–Si sidemest 
tulenev negatiivne hüperkonjugatsioon!

https://www.icho.sk/files/documents/preparatory-problems/series-3/preparatory%20problems%20icho%202001.pdf
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Harjutus: IChO 2001 PP15

15.4. In case of BF3, the B–F bond gets double bond character due to the overlapping of p-orbitals present on boron and 
fluorine. The observed bond energy is, therefore, much greater in BF3.

15.5. The difference in boiling points of NF3 and NH3 is due to hydrogen bonding which is present in ammonia.

 High electronegativity of fluorine decreases the basicity of nitrogen in NF3. Thus, NF3 does not act as a Lewis 
base. In NF3, the unshared pair of electrons contributes to a dipole moment in the direction opposite to that of the 
net dipole moment of the of the N–F bonds.

https://en.wikipedia.org/wiki/Boron_trifluoride

https://en.wikipedia.org/wiki/Boron_trifluoride
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Harjutus: IChO 2020 PP15

15.4. Write the Lewis structure of CaCO3 with all resonances and show formal charges for each atom in the structure.

15.5. Describe the molecular geometry and propose a plausible hybridization scheme for the central atom in CO3
2‒.

15.6. Compare the bond lengths of CO3
2‒, CO, and CO2 in increasing order.

15.10. Draw the Lewis structures of oxide, peroxide, and superoxide ions.

Solutions: LINK

15.4.

15.5. Trigonal planar (AX3)

15.6. CO  < CO2  < CO3
2‒

15.10.

Hybridization

https://icho2020.tubitak.gov.tr/storage/preparation%20problems/IChO%202020%20Preperatory%20Problems%20%26%20Solutions.pdf


48

Harjutus: IChO 2024 PP18

The correct N–O bond order in NO molecule can’t be determined using Lewis structures with the typical 2-center 2-
electron bonds. Instead, the molecular orbital (MO) diagram can provide the answer.

18.3. For the NO molecule:
 a) Fill in the atomic (AO) and molecular (MO) orbitals in the provided MO diagram with the electrons.
 b) Calculate the N–O bond order.
 c) Compare the dissociation energies of NO, NO+, and NO‒.

Solutions: LINK N–O bond order:

The values of the bond orders in NO, NO+, and NO‒ are equal to 
2.5, 3, and 2, respectively. Thus, dissociation energy increases 
in the row: NO‒  <  NO  <  NO+.

https://www.icho2024.sa/Documents/IChO56_Preparatory_Problems_w_sol_ultimate.pdf
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Harjutusülesanded

Keemiaolümpiaadi koduleht: https://www.eko.ut.ee/

IChO ettevalmistusülesanded (preparatory problems):

• 2011  PP7. Xenon Compounds ja PP8. Structure of Phosphorus Compounds

• 2012  PP2. Structure of Aluminium Halides

• 2023  PP10. Unusual Fluorine Compounds

IChO võistlusülesanded:

• 1995  P5. Nitrogen Compounds

• 2001  P5. Halogen Chemistry

• 2005  P5. Lewis Structures

• 2011  P5. Polynitrogen Compounds

• 2023  P4. Fluorinated and Hypervalent Compounds

BChO võistlusülesanded:

• 2014  P6. Superacids

• 2018  P2. Chemistry of Metals In Oxidation State of +3

https://www.eko.ut.ee/
https://www.eko.ut.ee/
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https://www.eko.ut.ee/
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Tänan kuulamast!

keemiaolympiaad

eestikeemiaolympiaad
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