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Υβριδισμός

Ο υβριδισμός είναι η ανάμειξη και συγχώνευση ατομικών τροχιακών του κεντρικού ατόμου μια ένωσης ή τμήματος αυτής και η δημιουργία νέων τροχιακών (υβριδικών τροχιακών) που έχουν την ίδια ενέργεια και συμμετρία μεταξύ τους (ισότιμα), αλλά διαφορετική ενέργεια και συμμετρία από τα αρχικά. Ο αριθμός των υβριδικών τροχιακών που σχηματίζονται ισούνται με τον αριθμό των τροχιακών που αναμιγνύονται. Ο σκοπός του υβριδισμού είναι η δημιουργία κατάλληλων τροχιακών του κεντρικού ατόμου τα οποία έχουν την κατάλληλη διευθέτηση στο χώρο, έτσι ώστε όταν επικαλυφθούν με τα άλλα τροχιακά άλλων ατόμων να δημιουργηθεί σταθερή ένωση δηλαδή να έχουν τα άτομα την ελάχιστη δυνατή άπωση μεταξύ τους, άρα τη μέγιστη δυνατή απόσταση. Η θεωρία του υβριδισμού ειπώθηκε και αναπτύχθηκε για να εξηγήσει διάφορες αδυναμίες της απλής θεωρίας μοριακών τροχιακών. Π.χ. να εξηγήσει την τετραεδρική δομή του μεθανίου, τη γωνία σθένους του νερού, της αμμωνίας και πολλών άλλων ενώσεων, οι οποίες δεν μπορούσαν να εξηγηθούν με τη θεωρία των μοριακών τροχιακών. Τα υβριδικά τροχιακά συμβολίζονται με τις υποστιβάδες που αναμιγνύονται με εκθέτη τον αριθμό των τροχιακών τους που συμμετέχουν στον υβριδισμό.

Είδη υβριδισμού

1) sp δηλαδή ανάμειξη ενός τροχιακού s και p και δημιουργία δύο τροχιακού τύπου sp που έχουν γραμμική διευθέτηση στο χώρο με γωνία 180ο . 
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2) sp2  δηλαδή ανάμειξη ενός s και δύο p και δημιουργία τριών τροχιακών τύπου sp2 τριγωνικής επίπεδης διευθέτησης στο χώρο 120 ο . 
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3) sp3  ανάμειξη s + p + p + p και δημιουργία 4 τροχιακών τύπου sp3 τετραεδρικής γεωμετρίας με γωνία 109,5 ο. 
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Πώς βρίσκουμε τον υβριδισμό-γεωμετρία 

Η γεωμετρία των μορίων καθορίζεται κυρίως από τον υβριδισμό του κεντρικού ατόμου ή των κεντρικών ατόμων και από την ηλεκτρονική τους δομή. Ο υβριδισμός οποιονδήποτε κεντρικού ατόμου, μπορεί να βρεθεί με βάση τον παρακάτω κανόνα:

1) Ο υβριδισμός αφορά το κεντρικό άτομο μιας ένωσης ή τμήματος αυτής και μάλιστα τα τροχιακά της εξωτερικής του στοιβάδας, με τον ίδιο κύριο κβαντικό αριθμό n. Για τον υβριδισμό το κεντρικό άτομο πρέπει να διαθέσει τόσα τροχιακά που το καθένα να έχει από 1 ηλεκτρόνιο, όσα είναι τα άτομα που είναι συνδεδεμένα μαζί του.

2) Αν στην εξωτερική στοιβάδα δεν υπάρχει ο απαιτούμενος αριθμός τροχιακών με 1 ηλεκτρόνιο το καθένα, τότε διεγείρονται συζευγμένα ηλεκτρόνια και καταλαμβάνουν κενά τροχιακά υψηλότερης ενέργειας, έτσι ώστε να αποκτήσει το άτομο τον απαιτούμενο αριθμό τροχιακών

3) Η υποστιβάδα s της εξωτερικής στοιβάδας συμμετέχει πάντα στον υβριδισμό με 1 μονήρες ηλεκτρόνιο. Γι’ αυτό αναγκαστικά διεγείρεται ένα από τα ηλεκτρόνιά της και είτε καταλαμβάνει κενό τροχιακό υψηλότερης ενέργειας, είτε συζευγνύεται στην υποστιβάδα p
4) Αν ο αριθμός των ηλεκτρονίων στων εξωτερική στοιβάδα είναι μεγαλύτερος από τον αριθμό των ατόμων που είναι συνδεδεμένο τότε περισσεύουν ηλεκτρόνια οπότε:

α) αν περισσεύουν μονήρη ηλεκτρόνια, αυτά δεν συμμετέχουν στον υβριδισμό, αλλά χρησιμοποιούνται για τη δημιουργία π δεσμών (πολλαπλών δεσμών).

β) αν περισσεύουν ζεύγη ηλεκτρονίων τότε αυτά συμμετέχουν αναγκαστικά στον υβριδισμό με τα τροχιακά τους με αποτέλεσμα ο αριθμός των υβριδικών τροχιακών να είναι μεγαλύτερος από τον αριθμό των ατόμων που είναι συνδεδεμένο και να έχουμε παραμόρφωση της γεωμετρίας που προβλέπεται για τον υβριδισμό, επίσης, και λόγω άπωσης μεταξύ των ηλεκτρονίων θα έχουμε απόκλιση από τη γωνία σθένους που προβλέπεται από τον υβριδισμό.
Παρατηρήσεις:

Η ισχύς του δεσμού εξαρτάται από την επικάλυψη των ατομικών τροχιακών η οποία εξαρτάται από το σχήμα των ατομικών τροχιακών. Όσο πιο σφαιρικό είναι το ατομικό τροχιακό, τόσο ισχυρότερη επικάλυψη έχει, άρα και τόσο ισχυρότερος ο δεσμός που σχηματίζεται. Το sp έχει περισσότερο ποσοστό από το sp2 το οποίο έχει περισσότερο από το sp3 και έτσι το sp είναι πιο σφαιρικό από το sp2  το οποίο είναι πιο σφαιρικό από το sp3 , άρα η σειρά ισχύος των δεσμών είναι:  

(s+sp)>(s+sp2)>(sp3+s).

Υβριδισμός του άνθρακα στις ενώσεις του 
Ο άνθρακας έχει 4 e​- στην εξωτερική του στιβάδα με ηλεκτρονική δομή 1s2 2s2 2p2
 , και για να αποκτήσει δομή ευγενούς αερίου (8 e- στην εξωτερική του στιβάδα) θέλει  άλλα 4. Άρα για σταθερή ένωση του άνθρακα πρέπει να έχει 4 δεσμούς. Ο υβριδισμός του άνθρακα και η γεωμετρία του μορίου που προκύπτει εξαρτώνται από τον αριθμό των ατόμων που είναι συνδεδεμένα μαζί του:

1) Αν είναι συνδεδεμένος με 4 άτομα , τότε θα έχει τέσσερις απλούς δεσμούς και ο υβριδισμός του θα είναι sp3, τετραεδρική γεωμετρία, με γωνία 109,5ο , π.x CH4 , CH3CH3 . 

2) Αν είναι ενωμένο με τρία άτομα τότε θα έχει ένα διπλό και δύο απλούς δεσμούς , και ο υβριδισμός του θα είναι sp2, τριγωνική γεωμετρία, με γωνία 120ο , π.x. CH2=CH2
3) Aν είναι ενωμένος με δύο άτομα  τότε , ή θα έχει ένα τριπλό και έναν απλό δεσμό ή θα έχει δύο διπλούς δεσμούς . Και στις δύο περιπτώσεις ο υβριδισμός του είναι sp , π.χ. 
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4) Τα καρβοκατιόντα (θετικά φορτισμένος άνθρακας) έχουν υβριδισμό sp2 τριγωνική επίπεδη γεωμετρία με ένα κενό p τροχιακό π.x 
[image: image7.emf]CH3

. Ενώ τα καρβοανιόντα (αρνητικά φορτισμένος άνθρακας π.χ. 
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έχουν υβριδισμό sp3 τριγωνικής πυραμίδας γεωμετρία με ένα ελεύθερο ζεύγος e-  σε τροχιακό  sp3. Η ελεύθερη ρίζα του άνθρακα έχει υβριδισμό sp2 τριγωνική επίπεδη γεωμετρία, με ένα μονήρες e- σε μη υβριδικό p τροχιακό π.χ.                                                                                                          
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Παρατηρήσεις :
· Όλα τα υβριδικά τροχιακά όταν επικαλύπτονται με οποιοδήποτε τροχιακό σχηματίζουν σ-δεσμούς, ενώ τα μη υβριδοποιημένα p τροχιακά του C σχηματίζουν π-δεσμούς.

· Οι απλοί δεσμοί είναι σ-δεσμοί.

· Ο διπλός δεσμός είναι ένας σ και ένας π.

· Ο τριπλός δεσμός είναι ένας σ και δύο π.

· Ο διπλός δεσμός σχηματίζεται από άτομα με υβριδισμό sp2.

· Ο τριπλός δεσμός σχηματίζεται από άτομα με υβριδισμό  sp.

· Στα καρβανιόντα στις περιπτώσεις όπου το ελεύθερο ζεύγος e- συμμετέχει σε συντονισμό, ο υβριδισμός του άνθρακα είναι sp2 και όχι sp3.

Υβριδισμός του αζώτου στις ενώσεις του   

Το Ν έχει ηλεκτρονική δομή 1s2 2s2 2p3 , με πέντε e- στην εξωτερική του στιβάδα, άρα χρειάζεται άλλα 3 e- για να αποκτήσει τη δομή του επόμενου ευγενούς αερίου Νe.  Αυτό σημαίνει ότι θα σχηματίζει πάντα 3 δεσμούς και ένα ελεύθερο ζεύγος e- .

1. Αν το Ν είναι ενωμένο με τρία άτομα, τότε έχει τρεις απλούς δεσμούς και ο υβριδισμός του είναι sp3 
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2. Αν είναι ενωμένο με δύο άτομα τότε θα έχει ένα διπλό δεσμό και ένα απλό, και ο υβριδισμός του θα είναι sp2  
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3. Αν είναι ενωμένος με ένα άτομο τότε θα έχει ένα τριπλό δεσμό, και ο υβριδισμός 

του θα είναι sp, 
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Υβριδισμός του οξυγόνου 

Το 8Ο έχει ηλεκτρονική δομή 1s2 2s2 2p4 με έξι ηλεκτρόνια στην εξωτερική του στιβάδα, άρα χρειάζεται άλλα δύο e- για να αποκτήσει δομή ευγενούς αερίου (Ne). Αυτό σημαίνει ότι ως ουδέτερο θα σχηματίζει πάντα δύο  δεσμούς  και θα έχει δύο ελεύθερα ζεύγη ηλεκτρονίων :

1. Αν είναι ενωμένο με δύο άτομα θα έχει δύο απλούς δεσμούς και ο υβριδισμός του είναι sp3,   
[image: image17.emf]O

     π.χ. Η2Ο, ROH
2. Αν είναι ενωμένο με ένα άτομο θα έχει ένα διπλό δεσμό και ο υβριδισμός του είναι sp2   
[image: image18.emf]O

   π.χ. CH2=Ο , RCH=Ο  R2C=Ο.

3. Το οξυγόνο με +1 φορτίο (Ο+) έχει ηλεκτρονική δομή 1s2 2s2 2p3 , όπως η δομή του Ν, οπότε συμπεριφέρεται όπως το άζωτο π.χ. 

α) 
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, Η3Ο+ (sp3) με ένα ελεύθερο ζεύγος  e-.

β)  
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    (sp2) με ένα ελεύθερο ζεύγος e- .

γ)   
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 (sp) με ένα ελεύθερο ζεύγος  e-.  

Διαμοριακές-Ενδομοριακές Δυνάμεις

Καταστάσεις της ύλης:

 Η φυσική κατάσταση των ενώσεων εξαρτάται από την ισχύ των δυνάμεων που συγκρατούν τα μόρια τους μεταξύ τους.
Ανάλογα με τις συνθήκες θερμοκρασίας και πίεσης, η ύλη εμφανίζεται σε τρείς διαφορετικές καταστάσεις: τη στερεά, την υγρή και την αέρια.

Για ορισμένο υλικό, οι κυριότερες διαφορές μεταξύ των τριών καταστάσεων εμφανίζονται στην ισχύ

των δυνάμεων μεταξύ των δομικών μονάδων τους (άτομα, μόρια, ιόντα) και στην κίνηση τους.

Στερεά:

Οι δυνάμεις μεταξύ των δομικών μονάδων είναι ισχυρές, με αποτέλεσμα να έχουν καθορισμένες θέσεις στο χώρο, δηλαδή, βρίσκονται σε πλήρη τάξη.

Τα στερεά σώματα χαρακτηρίζονται από καθορισμένο όγκο και σχήμα.

Υγρά:

Οι δυνάμεις μεταξύ των δομικών σωματιδίων είναι ασθενέστερες

σε σύγκριση με αυτές των στερεών, με αποτέλεσμα να έχουν μία σχετική ελευθερία κινήσεων, σε ολόκληρο το χώρο του υγρού, ενώ βρίσκονται σε συνεχή επαφή μεταξύ τους, δηλαδή βρίσκονται σε σχετική αταξία. Τα υγρά χαρακτηρίζονται από συγκεκριμένο όγκο, όχι όμως και σχήμα, αυτό καθορίζεται από το σχήμα του δοχείου στο οποίο περιέχονται.

Αέρια:

Οι δυνάμεις μεταξύ των δομικών σωματιδίων είναι πολύ ασθενείς, με αποτέλεσμα να κινούνται άτακτα και συνεχώς, σε όλο τον όγκο του δοχείου στο οποίο περιέχονται, δηλαδή, βρίσκονται σε πλήρη αταξία.

Τα αέρια σώματα χαρακτηρίζονται από μεταβλητό όγκο και σχήμα. Πιο συγκεκριμένα, παίρνουν το σχήμα και τον όγκο του δοχείου στο οποίο περιέχονται.

Παρατήρηση:

α. Τα στερεά και τα υγρά είναι πρακτικά ασυμπίεστα, δηλαδή, ο όγκος τους μεταβάλλεται ελάχιστα με την εφαρμογή υψηλής πίεσης. Αυτό συμβαίνει γιατί οι αποστάσεις των δομικών μονάδων τους είναι πολύ μικρές.

β. Τα αέρια μπορούν να συμπιεστούν με αύξηση της πίεσης. Αυτό συμβαίνει γιατί οι αποστάσεις των δομικών μονάδων τους είναι πολύ μεγάλες, με αποτέλεσμα το μεγαλύτερο μέρος του όγκου που καταλαμβάνει ένα αέριο να είναι κενό.

γ. Στα αέρια οι δομικές μονάδες έχουν μεγαλύτερη κινητική ενέργεια σε σχέση

με τα στερεά και τα υγρά.

Η φυσική κατάσταση των ενώσεων εξαρτάται από την ισχύ των δυνάμεων που συγκρατούν τα μόρια μεταξύ τους. Όταν έχουμε ισχυρές δυνάμεις πρόκειται για  στερεά κατάσταση ενώ για μέτριες δυνάμεις έχουμε την υγρή και για ασθενείς δυνάμεις έχουμε την αέρια φάση.

Ενδομοριακές δυνάμεις (χημικός δεσμός):
Ονομάζονται οι δυνάμεις που συγκρατούν τα άτομα στα μόρια των στοιχείων ή των ενώσεων. Στις ετεροπολικές ενώσεις οι ενδομοριακές δυνάμεις είναι ισχυρές ηλεκτροστατικές δυνάμεις που συγκρατούν ιόντα στους στερεούς κρυστάλλους.Στις ομοιπολικές ενώσεις είναι δυνάμεις ηλεκτρομαγνητικής φύσεως που συγκρατούν άτομα.
• Ιοντικός (ή ετεροπολικός) δεσμός:

Ονομάζεται ο δεσμός που σχηματίζεται με μεταφορά ηλεκτρονίων από ένα άτομο (μέταλλο) σε ένα άλλο (αμέταλλο), οπότε αυτά μετατρέπονται σε ιόντα με αντίθετο φορτίο, που έλκονται και συγκρατούνται σε ορισμένη απόσταση μεταξύ τους με ηλεκτροστατικές δυνάμεις Coulomb.

Ομοιοπολικός δεσμός:

Ονομάζεται ο δεσμός που σχηματίζεται μεταξύ ατόμων, με αμοιβαία συνεισφορά ενός ή περισσοτέρων ηλεκτρονίων με αποτέλεσμα τα άτομα που συνδέονται να κατέχουν από κοινού ένα, δύο ή τρία κοινά ζεύγη ηλεκτρονίων. Ένας ομοιοπολικός δεσμός που σχηματίζεται μεταξύ ατόμων ίδιας ηλεκτραρνητικότητας είναι μη πολωμένος, δηλαδή δεσμοί της μορφής: Α - Α, π.χ. Η - Η, Cl - Cl. Όταν ο δεσμός σχηματίζεται μεταξύ ατόμων διαφορετικής ηλεκτραρνητικότητας, είναι πολωμένος, δηλαδή δεσμοί της μορφής: Α - Β, π.χ. Η - Cl.
Διπολική ροπή:

Η διπολική ροπή αποτελεί το μέτρο της πολικότητας του μορίου και είναι διανυσματικό μέγεθος. Το μέτρο της δίνεται από τη σχέση: μ = δ·r όπου δ: το στοιχειώδες φορτίο r: η απόσταση των πόλων

Η διπολική ροπή ενός μορίου εξαρτάται από την πόλωση των δεσμών καθώς και τη γεωμετρία του μορίου στα πολυατομικά μόρια. Η πόλωση ενός δεσμού εξαρτάται από τη διαφορά ηλεκτραρνητικότητας των ατόμων του.

• Πολικά - μη πολικά μόρια:

Πολικά ονομάζονται τα μόρια που έχουν πολωμένους ομοιοπολικούς δεσμούς και η συνισταμένη διπολική ροπή είναι διαφορετική από το μηδέν   (μ ≠0). 
Σε αυτά ανήκουν διατομικά μόρια που αποτελούνται από διαφορετικά άτομα (Α-Β) αλλά και πολυατομικά μόρια με πολωμένους δεσμούς και κατάλληλη γεωμετρία.

Πολικά είναι τα μόρια των: ΗCl, HBr, HF, H2O, NH3, SO2, ROH, RCOOH, CH2Cl.

Τα πολικά μόρια συμπεριφέρονται ως ηλεκτρικά δίπολα.

Μη πολικά μόρια ονομάζονται τα μόρια τα οποία δεν εμφανίζουν διπολική ροπή (μ = 0).

Τέτοια είναι διατομικά μόρια που αποτελούνται από όμοια άτομα καθώς και πολυατομικά μόρια με πολωμένους δεσμούς στα οποία η γεωμετρία είναι τέτοια ώστε η συνισταμένη διπολική ροπή να είναι μηδέν.

Παράδειγμα:

Μόρια χημικών στοιχείων: Η2, Ο2, Ν2, Cl2, S8.

Μόρια χημικών ενώσεων: CH4, CO2, CCl4, CνH2ν+2,κλπ. 

Διαμοριακές δυνάμεις:

Ονομάζονται οι ελκτικές δυνάμεις ηλεκτροστατικής φύσεως μεταξύ των μορίων.

Οι διαμοριακές δυνάμεις είναι γενικά ασθενέστερες από τις ενδομοριακές
 Είδη διαμορικών δυνάμεων:

α. Δυνάμεις ιόντος-διπόλου.

β. Δυνάμεις διπόλου-διπόλου.

γ. Δυνάμεις διπόλου-στιγμιαίου (ή παροδικού) διπόλου.

δ. Δυνάμεις στιγμιαίου διπόλου-στιγμιαίου διπόλου (Δυνάμεις London ή διασποράς).

ε. Δεσμός υδρογόνου.

Οι διαμοριακές δυνάμεις διπόλου - διπόλου, διπόλου - στιγμιαίου διπόλου και στιγμιαίου

διπόλου - στιγμιαίου διπόλου ονομάζονται γενικά δυνάμεις Van der Waals
α. Δυνάμεις ιόντος-διπόλου:

Οι δυνάμεις ιόντος-διπόλου είναι ελκτικές δυνάμεις ηλεκτροστατικής φύσεως οι οποίες

εμφανίζονται μεταξύ ενός διπόλου μορίου και ενός ιόντος (ανιόν ή κατιόν).

Η ισχύς των δεσμών αυτών εξαρτάται από το μέγεθος και το φορτίο των ιόντων καθώς και από το μέγεθος και τη διπολική ροπή του μορίου.

Παράδειγμα:

Κατά τη διάλυση NaCl σε H2O, τα ιόντα Νa+ και Cl– δημιουργούν δεσμούς ιόντος - διπόλου με το πολικό μόριο του Η2Ο.

Παρατήρηση:

Τα μη πολικά μόρια μπορούν να πολώνονται για μικρό χρονικό διάστημα. Τα δίπολα αυτά ονομάζονται στιγμιαία ή παροδικά.

β. Οι δυνάμεις διπόλου-διπόλου:

Είναι ελκτικές ηλεκτροστατικής φύσεως δυνάμεις μεταξύ των ετερώνυμα φορτισμένων πόλων των διπόλων μορίων.

Τα δίπολα μόρια προσανατολίζονται έτσι ώστε απέναντι στο θετικό πόλο του ενός να βρίσκεται ο αρνητικός του άλλου.

Παράδειγμα:

Δυνάμεις διπόλου - διπόλου εμφανίζονται μεταξύ μορίων

ΗCl, HBr, SO2.

Η ισχύς των δεσμών αυτών αυξάνει, όσο αυξάνει η διπολική ροπή των μορίων, για μόρια με παραπλήσια σχετική μοριακή μάζα (Μr). Όσο αυξάνονται οι διαμοριακές δυνάμεις τόσο αυξάνεται και το σημείο ζέσεως.

γ. Δυνάμεις διπόλου - στιγμιαίου διπόλου:

Είναι ασθενείς ηλεκτροστατικές δυνάμεις που αναπτύσσονται μεταξύ πολικών και μη πολικών μορίων.

Το μη πολικό μόριο πολώνεται επαγωγικά από το πολικό με αποτέλεσμα να δημιουργείται το στιγμιαίο δίπολο.

Παράδειγμα:

Οι δυνάμεις που αναπτύσσονται μεταξύ μορίων ΗCl και μορίων I2.
δ. Δυνάμεις στιγμιαίου διπόλου - στιγμιαίου διπόλου:

(Δυνάμεις London ή διασποράς)

Είναι ασθενείς ηλεκτροστατικές δυνάμεις που αναπτύσσονται μεταξύ μη πολικών μορίων.

Τα παροδικά δίπολα δημιουργούνται λόγω στιγμιαίας ανισοκατανομής των ηλεκτρονίων. Οι δυνάμεις αυτές δεν έχουν καθορισμένη κατεύθυνση, για αυτό και ονομάζονται δυνάμεις διασποράς.

Παράδειγμα:

Οι δυνάμεις που αναπτύσσονται μεταξύ των ατόμων των ευγενών αερίων καθώς και μεταξύ των μορίων των χημικών στοιχείων.

Η ισχύς των δυνάμεων London εξαρτάται:

1. Από τη σχετική μοριακή μάζα (Μr):

Με την αύξηση της Μr, η κατανομή των ηλεκτρονίων διαταράσσεται ευκολότερα, με αποτέλεσμα να δημιουργούνται στιγμιαία δίπολα, και να αυξάνονται οι δυνάμεις διασποράς (London) καθώς και το σημείο ζέσεως.

2. Από το σχήμα των μορίων.

Τα ευθύγραμμα μη πολωμένα μόρια εμφανίζουν ισχυρότερους δεσμούς από τα διακλαδισμένα (σφαιρικά) μη πολωμένα μόρια καθώς και μεγαλύτερο σημείο ζέσεως .

Παράδειγμα:

Στον μοριακό τύπο C5H12, αντιστοιχούν οι παρακάτω ενώσεις:

Με σημεία βρασμού 36οC, 28οC, 9,5οC, αντίστοιχα. Η διαφορά αυτή οφείλεται στην διαφορετική ισχύ των δυνάμεων London λόγω διαφορετικού σχήματος. Το πεντάνιο που έχει ευθύγραμμο σχήμα, εμφανίζει ισχυρότερες δυνάμεις London, με αποτέλεσμα να έχει το υψηλότερο σημείο βρασμού.

Παρατήρηση:

Η ύπαρξη των δυνάμεων διασποράς εξηγεί την υγροποίηση των μη πολικών αερίων.
ε. Δεσμός υδρογόνου:

Είναι μια ειδική περίπτωση διαμοριακών δυνάμεων μεταξύ διπόλου - διπόλου η οποία εμφανίζει σημαντικά μεγαλύτερη ισχύ από τους άλλους διαμοριακούς δεσμούς.
Ο δεσμός ή γέφυρα υδρογόνου αναπτύσσεται μεταξύ μορίων που περιέχουν δεσμούς του υδρογόνου με ένα πολύ ηλεκτραρνητικό άτομο που έχει μικρό σχετικά μέγεθος (F,O,N).
Ο δεσμός υδρογόνου συμβολίζεται με τρείς τελείες (...).

Παράδειγμα:

Χαρακτηριστικά παραδείγματα είναι:

1. Μορίων υδροφθορίου: ΗF – HF

2. Μορίων νερού: Η2Ο – Η2Ο

3. Mορίων αλκοολών: ROH – ROH

4. Μεταξύ μορίων αμμωνίας: ΝΗ3 – ΝΗ3
5. Mορίων καρβοξυλικών οξέων: RCOOH – RCOOH.

6. Μορίων νερού και αλκοόλης: RΟH – H2O.

Ο δεσμός υδρογόνου είναι ασθενέστερος του ετεροπολικού και του ομοιοπολικού αλλά ισχυρότερος των δυνάμεων Van der Waals.

Παρατήρηση:

Ο ομοιοπολικός δεσμός του υδρογόνου με τα πολύ ηλεκτραρνητικά Ν, Ο, F, είναι πολύ πολωμένος. Στο γεγονός αυτό οφείλεται η μεγάλη ισχύς του δεσμού υδρογόνου.
Συνέπειες του δεσμού υδρογόνου:

Ο δεσμός υδρογόνου επηρεάζει κυρίως τις φυσικές ιδιότητες των ενώσεων που εμφανίζεται.

Παραδείγματα:

1. Το υψηλό σημείο βρασμού του νερού και το γεγονός ότι ο πάγος επιπλέει στο νερό.

2. Οι αλκοόλες έχουν υψηλότερο σημείο βρασμού από τους ισομερείς τους αιθέρες, στους οποίους δεν εμφανίζεται δεσμός υδρογόνου.

3. Τα πρώτα μέλη των αλκοολών και των καρβοξυλικών οξέων έχουν μεγάλη διαλυτότητα στο νερό.

4. Η σταθερότητα που εμφανίζουν η ελικοειδής δομή των πρωτεϊνών και η διπλή έλικα του DNA.

5. Η μεγάλη αντοχή του νάιλον (nylon).

• Συνέπειες των διαμοριακών δυνάμεων στις φυσικές ιδιότητες των σωμάτων:

α. Επίδραση στη διαλυτότητα.

Οι πολικές ουσίες διαλύονται σε πολικούς διαλύτες και οι μη πολικές ουσίες διαλύονται σε μη πολικούς διαλύτες.
Ισχύει, λοιπόν, ότι: “Τα όμοια διαλύουν όμοια”
Παράδειγμα:

1. Το νερό (πολικός διαλύτης) διαλύει τις πολικές οργανικές ενώσεις (ζάχαρη, οινόπνευμα), ενώ δεν διαλύει τις μη πολικές (εξάνιο, διαιθυλαιθέρας).

2. Ο τετραχλωράνθρακας (CCl4) που είναι μη πολικός διαλύτης, διαλύει μη πολικές οργανικές ενώσεις (εξάνιο, διαιθυλαιθέρας).

β. Επίδραση στο σημείο βρασμού.

Όσο ισχυρότερες είναι οι διαμοριακές δυνάμεις σε μια ουσία τόσο μεγαλύτερη ενέργεια

απαιτείται για τη διάσπασή τους, οπότε τόσο μεγαλύτερο είναι το σημείο βρασμού (η ισχύς των διαμοριακών δυνάμεων αυξάνεται με την αύξηση της σχετικής μοριακής μάζας ή της διπολικής ροπής των μορίων).

Παράδειγμα:

Το νερό (Μr = 18) και το μεθάνιο (Μr = 16), αν και έχουν παραπλήσιες σχετικές μοριακές μάζες, παρουσιάζουν τεράστια διαφορά στα σημεία βρασμου γιατί στο νερό υπάρχουν δεσμοί υδρογόνου ενώ στο μεθάνιο δυνάμεις διασποράς.

γ. Επίδραση στη υγροποίηση των αερίων.

Όσο ισχυρότερες είναι οι διαμοριακές δυνάμεις τόσο ευκολότερα υγροποιείται ένα αέριο και τόσο δυσκολότερα εξατμίζεται το αντίστοιχο ιόν.

Τυπικό φορτίο

Είναι το φορτίο που τυπικά εμφανίζεται σε ένα άτομο που συμμετέχει σε ένωση με ομοιοπολικούς δεσμούς, λόγω της αύξησης ή μείωσης του αριθμού των δεσμών που χρειάζεται ως ουδέτερο άτομο.

Το τυπικό φορτίο υπολογίζεται ως εξής:

Τυπικό φορτίο = αριθμός ηλεκτρονίου σθένους [image: image24.png]v| =



 e- δεσμικά –ne- μη δεσμικά         

 π.χ. στο νιτρομεθάνιο CH3NO2 (    
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Επαγωγικό φαινόμενο ( Ι )

Ως επαγωγικό φαινόμενο ονομάζεται η μετατόπιση των ηλεκτρονίων ενός δεσμού ανάλογα με την ηλεκτραρνητικότητα των γειτονικών του ατόμων. Εμφανίζεται κυρίως στις ενώσεις με ανθρακική αλυσίδα, όταν ο άνθρακας είναι συνδεμένος με υποκατάστατες δότες ή δέκτες ηλεκτρονίων.

Η μετατόπιση των ηλεκτρονίων ενός δεσμού έχει ως αποτέλεσμα την πόλωση του και την δημιουργία τοπικών φορτίων στα δύο άτομα του δεσμού, δηλαδή την δημιουργία δίπολων: αρνητικό δίπολο (συμβολίζεται με δ-) στο πιο ηλεκτραρνητικό άτομο και θετικό δίπολο (συμβολίζεται με δ+) στο λιγότερο ηλεκτραρνητικό άτομο. Τα δίπολα έχουν ίσο φορτίο και πάντα μικρότερο της μονάδας.

Αξίζει να σημειωθεί ότι η πόλωση μεταφέρεται στους γειτονικούς δεσμούς και τελικά το φαινόμενο εξασθενεί όσο απομακρυνόμαστε από την μονάδα που προκάλεσε την πόλωση, πρακτικά γίνεται αισθητό μέχρι το 3ο άτομο. π.χ. c-c-c+0,05-c+0,1-c+0,35-x-0,5 (οι τιμές είναι υποθετικές).       

Με το επαγωγικό φαινόμενο μετακινούνται σ-ηλεκτρόνια δηλαδή ηλεκτρόνια σ-δεσμών.

Κατάταξη των ομάδων σε ΔΕΚΤΕΣ-ΔΟΤΕΣ

Α) ΔΕΚΤΕΣ: είναι οι ομάδες που έλκουν τα ηλεκτρόνια του σ-δεσμού και χαρακτηρίζονται ως (-Ι). Κάθε ομάδα που έχει κάποιο αμέταλλο εκτός του C και H είναι δέκτης. Δέκτες ηλεκτρονίων είναι:

1. Οι χαρακτηριστικές ομάδες ή ηλεκτραρνητικές ομάδες, ουδέτερες ή κατιόντα

-F  ,  -Cl  ,  -Br  ,  -I

-OH  ,  -OR  ,  -SH  ,  -SR 

-NH2  ,  -NHR  ,  -NR2

-COOH  , -CH=O , -C≡N

-NO2  ,  -SO3H

-
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2. το φαινύλιο, Ph- ή C6 Η​5- ή     
[image: image28.emf]  

Γενικά η ισχύς ενός δέκτη είναι ανάλογη της ηλεκτραρνητικότητας του ή των στοιχείων που περιέχει π.χ.

-F > -Cl > -Br > -I

-OH > -SH

-OR > -SR

-NO2 > -OH
-COOH > - C≡N
B) ΔΟΤΕΣ ηλεκτρονίων χαρακτηρίζονται ως (+Ι), και διακρίνονται σε τρεις κατηγορίες:
1. Τα μέταλλα

2. Τα ανιόντα π.χ. –O- , –S- , –COO- κλπ.

3. Τα αλκύλια R- ή CνH2ν+1- π.χ. CH3- , CH3 CH2- , …

Τα αλκύλια είναι γενικά ασθενείς δότες. Ένα αλκύλιο είναι τόσο καλύτερος δότης όσο περισσότερα άτομα άνθρακα περιέχει, κυρίως όμως όσο περισσότερο διακλαδισμένο είναι π.χ. CH3- < CH3CH2-<CH3CH2CH2-<CH3CH2CH2CH2-
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Επαγωγικό φαινόμενο και σταθερότητα ιόντων
Ένα ιόν (θετικό ή αρνητικό) είναι τόσο σταθερότερο όσο περισσότερο είναι διασκορπισμένο το φορτίο του. Αυτό σημαίνει ότι η σταθερότητα ενός ιόντος επηρεάζεται από την παρουσία ομάδων δεκτών e- (-Ι) ή δοτών e- (+Ι). Συγκεκριμένα τα ιόντα σταθεροποιούνται με την παρουσία δεκτών e- λόγω επαγωγικού φαινόμενου, διότι οι δέκτες μειώνουν το αρνητικό φορτίο του ανιόντος με την διασπορά τους, ενώ οι δότες ηλεκτρονίων αυξάνουν το αρνητικό φορτίο του ανιόντος, άρα το αποσταθεροποιούν. Τα κατιόντα, αντίθετα με τα ανιόντα σταθεροποιούνται με την παρουσία ομάδων δότες(+Ι), και αποσταθεροποιούνται με την παρουσία ομάδων δέκτες (-Ι), διότι οι δότες με το επαγωγικό φαινόμενο ελαττώνουν το θετικό φορτίο, ενώ οι δέκτες αυξάνουν το θετικό φορτίο του κατιόντος.

Για παράδειγμα: ((η σειρά σταθερότητας))
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Σημειώνεται ότι όσο αυξάνονται οι ομάδες δότες  e- στο κατιόν τόσο σταθερότερο είναι, ενώ στο ανιόν τόσο ασταθέστερο είναι:


R3C+ > R2HC+ > 
[image: image31.wmf]+
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R3C- < R2HC- < 
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Επίσης ισχύουν τα εξής:
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Συντονισμός

Είναι το φαινόμενο κατά το οποίο το μόριο μπορεί να παρασταθεί (να γραφεί) με δυο ή περισσότερες δομές διατηρώντας το συντακτικό του τύπο, με μετακίνηση μόνο των π-δεσμών ή και των αδεσμικών (μη δεσμικών) ζευγών e- , (π-ηλεκτρόνια). Οι δομές που προκύπτουν ονομάζονται δομές συντονισμού.

Σε ποια μόρια εμφανίζεται Συντονισμός

Ο συντονισμός εμφανίζεται σε μόρια ή ιόντα που έχουν τουλάχιστον 3 γειτονικά μη υβριδοποιημένα τροχιακά, δηλαδή άτομα με υβριδισμό sp2 ή sp.

Άτομα με υβριδισμό sp είναι τα άτομα που συνδέονται με τριπλό δεσμό.

Άτομα με υβριδισμό sp2 είναι  i) άτομα που συνδέονται με διπλό δεσμό  ii) άτομα C με θετικό φορτίο (καρβοκατιόντα)  iii) άτομα C με μονήρες e-  (ελεύθερη ρίζα)   iv) στοιχεία με ελεύθερο ζεύγος e- γειτονικά σε άτομα διπλού ή τριπλού δεσμού (τα στοιχεία αυτά είναι αμέταλλα σε ουδέτερη μορφή ή μορφή ανιόντος), π.χ. 
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Ποια είναι τα π-e-: Ως π-ηλεκτρόνια που συμμετέχουν στο συντονισμό χαρακτηρίζονται i) Τα e- των π-δεσμών (στην περίπτωση του τριπλού δεσμού παίρνουμε υπόψη μόνο 2 e- και όχι 4 e-)  ii) Τα μονήρη e- των ελεύθερων ριζών δηλαδή 1 e-  iii) Τα ελεύθερα ζεύγη e-  που βρίσκονται σε άτομα με υβριδισμό sp2 (εκτός από τα καρβένια).

Δομές συντονισμού

Είναι οι δομές Lewis μέσω των οποίων συμβολίζουμε ένα μόριο ή ιόν που εμφανίζει συντονισμό. Για την απεικόνιση και την ερμηνεία των δομών συντονισμού είναι χρήσιμο να θέσουμε τους εξής κανόνες:

1. Οι μεμονωμένες δομές συντονισμού είναι φανταστικές και όχι πραγματικές. Η πραγματική δομή αποτελεί μια σύνθεση ή ένα υβρίδιο συντονισμού όλων των διαφορετικών δομών, και δεν ταυτίζεται με καμία από τις δομές συντονισμού.

2. Οι δομές συντονισμού διαφέρουν μόνο στην κατανομή των π ή των μη δεσμικών ηλεκτρονίων τους. Ούτε η θέση, ούτε ο υβριδισμός των ατόμων μεταβάλλεται από μια δομή συντονισμού στην άλλη. 

3. Οι διαφορετικές δομές συντονισμού θα πρέπει να είναι ορθές δομές Lewis και να υπακούουν στους τυπικούς κανόνες διατήρησης του σθένους. Ο κανόνας της οκτάδας εξακολουθεί να ισχύει.

4. Οι διαφορετικές δομές συντονισμού μιας ένωσης δεν είναι απαραίτητα ισοδύναμες π.χ. ανιόν ακετόνης 
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5. Το μόριο ή το ιόν δεν έχει τύπο ο οποίος μεταβάλλεται χρονικά, και κάποια χρονική στιγμή συμπίπτει με μια δομή, ενώ μια άλλη χρονική στιγμή με κάποια άλλη.

6. Tο υβρίδιο συντονισμού είναι περισσότερο σταθερό από οποιαδήποτε μεμονωμένη δομή συντονισμού. Με άλλα λόγια ο συντονισμός οδηγεί σε μεγαλύτερη σταθερότητα του μορίου. Όσο περισσότερες οι δομές συντονισμού τόσο πιο σταθερή η ένωση.

Εύρεση δομών συντονισμού

Για να βρούμε τις δομές συντονισμού αλλάζουμε τις θέσεις των π-ηλεκτρονίων με όλους τους δυνατούς τρόπους. Είναι χρήσιμο όμως να γνωρίζουμε προς ποια κατεύθυνση θα πρέπει να μετακινήσουμε τα π-ηλεκτρόνια, αναζητούμε δηλαδή Δότες και Δέκτες.

Δέκτες (-R) είναι ομάδες που έχουν ακόρεστο δεσμό (διπλό ή τριπλό). 

π.χ. –CH=O, 
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Δότες (+R) είναι ομάδες που περιέχουν αμέταλλο με ελεύθερο ζεύγος 
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e

, αλλά δεν περιέχουν διπλό ή τριπλό δεσμό, π.χ. 
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Οι μετακινήσεις των π-
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e

- δηλώνονται με βέλη. Το «πίσω» μέρος του βέλους θα πρέπει να βρίσκεται στο ζεύγος π-e- που μετακινούνται, ενώ η αιχμή το σημείο που θα πάει (άτομο ή δεσμό).

Οι μετακινήσεις των π-ηλεκτρονίων έχουν καθορισμένα βήματα τα οποία συνοψίζονται στις παρακάτω περιπτώσεις:
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(X=N,O,S). Μπορεί να υπάρχει τριπλός δεσμός αντί του διπλού.

Από τις παραπάνω μετακινήσεις μπορούμε να συμπεράνουμε ότι:

· Το ζεύγος ενός π-δεσμού μπορεί να μετακινηθεί σε ένα άλλο δεσμό ή να μετατραπεί σε ελεύθερο ζεύγος.

· Το ελεύθερο ζεύγος e- μετατρέπεται σε ζεύγος π-δεσμού.

Πως βρίσκουμε τις δομές συντονισμού

Για να βρούμε και να γράψουμε τις δομές συντονισμού ακολουθούμε τα εξής βήματα:

1. Ελέγχουμε αν το μόριο ή ιόν που έχουμε εμφανίζει συντονισμό (βλέπε «σε ποια μόρια εμφανίζεται συντονισμός»).

2. Προσδιορίζουμε τα π-ηλεκτρόνια, (βλέπε «ποια είναι τα π-ηλεκτρόνια»)

3. Ελέγχουμε εν υπάρχει δότης (+R) ή δέκτης (-R) ώστε να βρούμε την φορά μετακίνησης των π-ηλεκτρονίων. 

4. Ξεκινάμε τις δομές συντονισμού από δότη ή δέκτη, επιδιώκοντας κάθε βήμα να αντιστοιχεί σε ένα από αυτά που αναφέρθηκαν παραπάνω (βλέπε «βήματα μετακίνησης π-ηλεκτρονίων»).

Αρωματικότητα

Με τον όρο αρωματικότητα εννοούμε το σύνολο των δομικών χαρακτηριστικών που πρέπει να έχει ένα μόριο μιας ένωσης, ώστε να χαρακτηρισθεί αρωματική.

Ο όρος αρωματικός χρησιμοποιείται για ιστορικούς λόγους και αναφέρεται στην κατηγορία ενώσεων που συγγενεύουν δομικά με το βενζόλιο.
Για να θεωρηθεί μια ένωση αρωματική πρέπει να πληροί ταυτόχρονα τα παρακάτω:

1. Το μόριο της ένωσης πρέπει να είναι κυκλικό και επίπεδο.

2. Σύμφωνα με το κανόνα Hückel πρέπει το μόριο να διαθέτει 4n+2 ηλεκτρόνια π (όπου n=0,1,2,3 κλπ.)

3. Όλα τα άτομα του δακτυλίου πρέπει να έχουν υβριδισμό sp2, να διαθέτουν δηλαδή μη υβριδοποιημένα p τροχιακά. 

Το βενζόλιο παρουσιάζει πέντε χαρακτηριστικές ιδιότητες:

α) Είναι κυκλικό, επίπεδο και συζυγιακό.

β) Έχει 6 π-ηλεκτρόνια, δηλαδή ικανοποιεί τον κανόνα του Hückel 4n+2 όπου n=1. Τα 6  π e- είναι απεντοπισμένα γύρω από τους έξι άνθρακες.

γ) Όλα τα άτομα του δακτυλίου έχουν υβριδισμό sp2.

δ) Είναι ασυνήθιστα σταθερό. Η θερμότητα υδρογόνωσης του είναι κατά 150 KJ/mol μικρότερη απ’ ότι θα αναμέναμε για ένα κυκλικό τριένιο. Οι έξι δεσμοί C-C είναι ισοδύναμοι έχουν μήκος 1,39 Αο, τιμή ενδιάμεση ανάμεσα στον αμιγή απλό και στον αμιγή διπλό δεσμό.

ε) Αντιδρά με ηλεκτρονιόφιλα και σχηματίζει προϊόντα υποκατάστασης στα οποία διατηρείται η κυκλική συζυγία, και όχι προϊόντα προσθήκης, όπου καταστρέφεται η συζυγία. 

Τα αρωματικά συστήματα είναι ιδιαίτερα σταθερά ενώ συγχρόνως εμφανίζουν συντονισμό. Η σταθερότητα τους είναι πολύ μεγαλύτερη από αυτήν που αναμένεται από τον συντονισμό.

Αντιαρωματικότητα

Αντιαρωματικές ενώσεις είναι οι ενώσεις που διαφέρουν από τις αρωματικές μόνο στον αριθμό των π- e-και έχουν 4 n π-ηλεκτρόνια όπου n=1,2,3… κλπ. Είναι επίπεδα συζυγιακά μόρια. Οι αντιαρωματικές ενώσεις είναι πολύ ασταθείς επειδή ο απεντοπισμός των π-ηλεκτρονίων οδηγεί σε αύξηση της ενέργειας τους. Έτσι η σειρά σταθερότητας είναι: 

Αρωματικές ενώσεις > μη αρωματικές > αντιαρωματικές.

Οξύτητα-Βασικότητα

Οξέα-Βάσεις

Υπάρχουν τρεις ορισμοί των οξέων και των βάσεων

Οξέα και βάσεις κατά Arrhenius
Σύμφωνα με τη θεωρία του Arrhenius ως οξύ ονομάζεται το «μόριο» το οποίο περιέχει υδρογόνο και σε υδατικό διάλυμα διίσταται και δίνει Η+. Βάση ονομάζεται το «μόριο» το οποίο περιέχει υδροξύλιο και σε υδατικό διάλυμα διίσταται και δίνει OH-.

Η αντίδραση οξέος και βάσης ονομάζεται εξουδετέρωση.

Η αντίδραση εξουδετέρωσης, για όλα τα οξέα και όλες τις βάσεις, μπορεί να γραφτεί με ιοντική μορφή ως εξής: 
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Όπως βλέπουμε η θεωρία του Arrhenius περιορίζει την έννοια των οξέων και των βάσεων στα υδατικά διαλύματα , εξαιρεί  επίσης τις αντιδράσεις που λαμβάνουν χώρα στην αέρια και στη στερεά κατάσταση, καθώς και σε μη υδατικά διαλύματα.

Οξέα και βάσεις κατά Brǿnsted και Lowry
Οι J. Brǿnsted και T.Lowry τροποποίησαν τη θεωρία του Arrhenius για τα οξέα και τις βάσεις και πρότειναν:

«Οξύ είναι η ουσία που μπορεί να δώσει ένα ή περισσότερα πρωτόνια και βάση είναι ουσία που μπορεί να δεχθεί ένα ή περισσότερα πρωτόνια κατά την αντίδραση τους, ανεξάρτητα από το είδος του διαλύτη, και δεν υπάρχει καν ανάγκη περιορισμού σε διαλύματα ».
Οξύ ή βάση κατά τον Arrhenius είναι επίσης οξύ ή βάση κατά τους Brǿnsted - Lowry. Το αντίθετο δεν ισχύει πάντοτε.

Το HCl είναι οξύ κατά Arrhenius, διότι στο νερό δίνει ιόντα Η+. Οξύ θεωρείται επίσης και κατά Brǿnsted- Lowry. 
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Οξύ1              βάση2                                 οξύ2                 βάση1

Το Η2Ο στην περίπτωση αυτή δρα ως βάση, διότι δέχεται πρωτόνιο.
Οξέα και βάσεις κατά Lewis 

«Οξύ είναι ουσία που μπορεί να δεχτεί ζεύγος ηλεκτρονίων και βάση είναι ουσία που μπορεί να προσφέρει ζεύγος ηλεκτρονίων».

:NH3 + BF3 ( H3NBF3
Παράγοντες που επηρεάζουν την ισχύ των οξέων

Η ισχύς ενός οξέος εκφράζεται με την μετατόπιση της ισορροπίας διάστασης του προς τα δεξιά, και το μέτρο της είναι η σταθερά ιονισμού Κα. Η μετατόπιση της ισορροπίας διάστασης προς τα δεξιά καθορίζεται από δύο κατηγορίες παραγόντων:
 Α) Από την ευκολία διάσπασης του δεσμού Χ-Η :
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Εξαρτάται από την φύση του στοιχείου Χ και καθορίζεται από τους εξής παράγοντες:

1) Ηλεκτραρνητικότητα:

Η ισχύς των οξέων αυξάνεται με την αύξηση της ηλεκτραρνητικότητάς του στοιχείου Χ που συγκρατεί το Η. Στα ομοιοπολικά υδρίδια H-Χ η ισχύς των οξέων αυξάνεται κατά μήκους της περιόδου λόγω αύξησης της ηλεκτραρνητικότητας του Χ.
HF > H2O > NH3 > CH4
HCl > H2S > PH3
R-O-H > R2N-H
2) Μέγεθος του στοιχείου Χ:

Όσο μεγαλύτερη είναι η ακτίνα του στοιχείου Χ που συγκρατεί το Η, τόσο μεγαλύτερο είναι το μήκος του δεσμού Χ-Η, δηλαδή τόσο ασθενής είναι ο δεσμός με αποτέλεσμα να αποσπασθεί ευκολότερα Η+. Άρα η οξύτητα είναι ανάλογη του μεγέθους του στοιχείου Χ. 

Ο παράγοντας μέγεθος κατά μήκος της ομάδας είναι αντίθετος με τον παράγοντα ηλεκτραρνητικότητας, και η ισχύς του οξέος καθορίζεται από το μέγεθος κατά μήκος της περιόδου. Έτσι ισχύει:

Οξύτητα    HF < HCl < HBr < HI


   H2O < H2S


   ROH < RSH
3) Υβριδισμός:

Δεδομένο ότι τα τροχιακά s είναι χαμηλότερης ενέργειας από τα τροχιακά p και βρίσκονται πιο κοντά στο θετικό φορτισμένο πυρήνα, ένα αρνητικό φορτίο σταθεροποιείται πληρέστερα σε ένα τροχιακό με υψηλό χαρακτήρα s. Έτσι η οξύτητα είναι τόσο μεγαλύτερη όσο μεγαλύτερο είναι το ποσοστό του s τροχιακού στον υβριδισμό δηλαδή 

ποσοστό s       sp3        <        sp2         <           sp


       25%                 33,3%                 50%

επομένως       X-H      >        X-H        >          X-H 

                       sp                    sp2                      sp3

π.χ.     
R−C≡C−H   >
RCH=CH−H
>RCH2−H



Kα
10-25     
10-44       
~10-60




4) Το φορτίο: 

Η οξύτητα είναι ανάλογη του θετικού φορτίου και αντιστρόφως του αρνητικού. π.χ.

H3O+  >  H2O  > HO-
NH4+ > NH3> -NH2
Β) Από την σταθερότητα του ανιόντος Α- (n....Χ-)

Η σταθερότητα του αντίστοιχου ανιόντος σχετίζεται με την διασπορά του φορτίου και κατ’ επέκταση με τα ηλεκτρονικά φαινόμενα, επαγωγικό, συντονισμό και αρωματικότητα. Όσο πιο σταθερό είναι το Α- τόσο ισχυρότερο είναι το οξύ.

1) Επαγωγικό φαινόμενο

Η οξύτητα αυξάνεται με παρουσία ομάδων που είναι δέκτες(-Ι) και ελαττώνεται με την παρουσία ομάδων δότες (+Ι).

	Επίδραση του επαγωγικού φαινομένου στην οξύτητα

	Υποκαταστάτης
	Σταθερότητα Α-
	Οξύτητα ΗΑ

	ΔΕΚΤΕΣ (-Ι)
	Αύξηση
	Αύξηση

	ΔΟΤΕΣ (+Ι)
	Μείωση
	Μείωση


π.χ. CH3-COOH < H-COOH

Cl−CH2COOH > CH3COOH
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2) Συντονισμός 

Αν το ανιόν Α- εμφανίζει συντονισμό τότε διασπείρεται το φορτίο και σταθεροποιείται το ανιόν, άρα ισχυροποιείται το οξύ ΗΑ. Έτσι εξηγείται η αυξημένη οξύτητα των φαινολών C6​ H5 OH σε σύγκριση με τις αλειφατικές αλκοόλες R-OH. Επίσης με ανάλογο τρόπο εξηγείται η μεγαλύτερη οξύτητα των αμιδίων 
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    σε σύγκριση με τις αμίνες R-NH2.

3) Αρωματικότητα 

Αν το ανιόν Α- είναι αρωματικό, είναι ιδιαίτερα σταθερό, με αποτέλεσμα η οξύτητα του ΗΑ να είναι αυξημένη 
<  
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Βασικότητα

Με τον όρο βασικότητα εκφράζουμε την ισχύ μιας βάσης. Η ισχύς μιας βάσης εκφράζεται με την μετατόπιση της ισορροπίας διάστασης προς τα δεξιά, και το μέτρο είναι η Kb ( σταθερά ιονισμού της βάσης).
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Η μετατόπιση της ισορροπίας προς τα δεξιά καθορίζεται από δύο κατηγορίες παραγόντων:

Α) Ευκολία του σχηματισμού του δεσμού Χ-Η.

Εξαρτάται από την φύση του στοιχείου x και καθορίζεται από τους εξής παράγοντες:

1) Ηλεκτραρνητικότητα.

Η βασικότητα ελαττώνεται με την αύξηση της ηλεκτραρνητικότητας (αντίθετα από τα οξέα). π.χ.

ΝΗ3 > Η2Ο
RNH2 > ROH
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2) Μέγεθος 

Η βασικότητα είναι αντιστρόφως ανάλογη με το μέγεθος του στοιχείου Χ (αντίθετα με τα οξέα).

Κατά μήκος μιας ομάδας η βασικότητα αυξάνεται με την ελάττωση του μεγέθους, κατά μήκος μιας περιόδου επίσης αυξάνεται με την ελάττωση της ηλεκτραρνητικότητας. π.χ.

Η2Ο > Η2S
ROH > RSH
F->Cl->Br->I-

3) Υβριδισμός 

Η βασικότητα είναι αντίστροφη του ποσοστού s τροχιακού του υβριδοποιημένου τροχιακού sp<sp2<sp3 Π.χ.
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2) Φορτίο 

Η βασικότητα είναι ανάλογη του αρνητικού φορτίου 

π.χ.
H2O < HO-

            NH3 < 
ΝΗ2-
Β) Σταθερότητα το κατιόντος. –XΗ+
Όσο σταθερό είναι το κατιόν της βάσης (συζυγές οξύ) τόσο ισχυρότερη είναι η βάση. Η σταθερότητα του κατιόντος επηρεάζεται από τα ηλεκτρονικά φαινόμενα ''επαγωγικό, συντονισμό και αρωματικότητα.

1) Επαγωγικό φαινόμενο

Η επίδραση του επαγωγικού φαινομένου διακρίνεται σε δυο κατηγορίες:

α) Όταν η βάση είναι ουδέτερο μόριο (-Χ) τότε κατά τη διάσπαση της δημιουργείται κατιόν (-ΧΗ+), οπότε η παρουσία δότη (+Ι) αυξάνει την σταθερότητα του κατιόντος άρα αυξάνει την ισχύ της βάσης. Ενώ η παρουσία δέκτη (-Ι) στο μόριο της βάσης αποσταθεροποιεί το κατιόν και μειώνει την ισχύ της βάσης.

	Επίδραση του επαγωγικού φαινομένου στην βασικότητα (–Χ)

	Υποκαταστάτης
	Σταθερότητα του –X
[image: image53.wmf]+
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	Βασικότητα της –Χ:

	Δότης (+Ι)
	Αύξηση
	Αύξηση

	Δέκτης (-Ι)
	Μείωση
	Μείωση


β) Όταν η βάση είναι ανιόν –Χ-  
 Όταν η βάση αυτή προσλάβει ένα Η+ προκύπτει ουδέτερο μόριο και όχι κατιόν οπότε δεν μπορούμε να εκφράσουμε την ισχύ της βάσης με την σταθερότητα του κατιόντος αφού δεν υπάρχει, αλλά μπορούμε να την εκφράσουμε με την σταθερότητα του ανιόντος. Η παρουσία δότη (+Ι) ελαττώνει την σταθερότητα του ανιόντος άρα αυξάνει την ισχύ της βάσης. Και η παρουσία του δέκτη (-Ι) σταθεροποιεί το ανιόν άρα μειώνει την βασικότητα της βάσης. 

	Επίδραση του επαγωγικού φαινομένου στην βασικότητα (-Χ)

	Υποκαταστάτης
	Σταθερότητα του -Χ
	Βασικότητα της –Χ

	Δότης (+Ι)
	Αύξηση
	Αύξηση

	Δέκτης (-Ι)
	Μείωση
	Μείωση


Όπως βλέπουμε από τα παραπάνω άσχετα από το εάν η βάση είναι ουδέτερο μόριο ή ανιόν, οι δότες (+Ι) αυξάνουν την ισχύ της βάσης, ενώ οι δέκτες (-Ι) μειώνουν την ισχύ της.
2)  Συντονισμός

Αν το ζεύγος e- της βάσης συμμετέχει σε συντονισμό, είναι δηλαδή ''μπλοκαρισμένο'', τότε μειώνεται η βασικότητα. Έτσι εξηγείται η μειωμένη βασικότητα των αρωματικών αμινών

π.χ. C6H5NH2, σε σύγκριση με τις αλειφατικές R-NH2, δηλαδή R-NH2 > C6H5NH2
3) Αρωματικότητα
Αν το ζεύγος e- μιας βάσης είναι μέρος των 4n+2 π-e- ενός αρωματικού μορίου, τότε είναι πολύ μπλοκαρισμένο και η βασικότητα μειώνεται.

Αξίζει να σημειωθεί ότι ξ ισχύς των βάσεων (βασικότητα) ακολουθεί την εξής γενική σειρά:

Καρβανιόντα > αλκοξείδια > ΟΗ- > αλειφατικές αμίνες > ΝΗ3 > αρωματικές αμίνες

Αξίζει να σημειωθεί ότι η ισχύς των οξέων ακολουθεί την εξής γενική σειρά:

Ανόργανα οξέα > σουλφονικά οξέα > καρβοξυλικά οξέα > φαινόλες >Η2Ο >αλκοόλες
Ταυτομέρεια 

Είναι το φαινόμενο μετατόπισης ενός Η σε α-θέση ως προς διπλό ή τριπλό δεσμό (όξινο Η), και συγχρόνως ενός π-δεσμού π.χ.
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Οι ταυτομερείς μορφές είναι πραγματικές και όχι υποθετικές όπως οι δομές συντονισμού, βρίσκονται σε ισορροπία η οποία είναι μετατοπισμένη προς την σταθερότερη μορφή
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Η ενολική μορφή είναι λιγότερο σταθερή και βρίσκεται σε πολύ μικρό ποσοστό, εκτός αν σταθεροποιείται με διάφορα φαινόμενα όπως ενδομοριακούς δεσμούς υδρογόνου, αρωματικότητα κλπ.
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