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Dördüncü Baskıya Önsöz 
 

 

 

 

 

Bu kitabın hedefi öğrenciler ve farklı okurlar için yapı, mekanizma ve bunların arasındaki 

ilişkiyi daha derinlemesine anlamalarını sağlamak amacıyla giriş düzeyindeki organik 

kimyanın temellerini oluşturmaktır. Tartışılan genel ilkeleri açıklamak üzere özgün veri ve 

örnekler sağlanmıştır. Amacımız, öğrencilerin temel kavramlar hakkındaki bilgilerini 

sağlamlaştırmak, aynı zamanda da mekanizma ve reaktifliği etkileyen özel yapısal 

değişikliklerin yolunu göstermektir.  

İlk üç bölüm sırasıyla temel bağ teorilerini, stereokimyayı ve konformasyonu 

tartışmaktadır. 4. Bölüm reaksiyon mekanizmalarını incelemenin ve tanımlamanın yolarını 

tartışmaktadır. 9. Bölüm aromatiklik ve aromatik kararlılık üzerine odaklanmıştır ve eğer 

dersin sorumlusu isterse dersin ilk aşamalarında kullanılabilir. Diğer bölümlerde içlerinde 

nükleofilik yer değiştirme, polar katılma ve ayrılma, karbon asitler ve enolatlar, karbonil 

kimyası, aromatik yer değiştirme, eşzamanlı reaksiyonlar, serbest radikal reaksiyonlar ve 

fotokimyanın da yer aldığı özel mekanizma türleri tartışılmaktadır. 

Hem değerlik bağ teorisi hem de moleküler orbital teori dilleri reaktiflik ve 

mekanizma üzerinde yapısal etkilerin tartışılması amacıyla kullanılmıştır. Niyetimiz her 

iki yaklaşımın da yorumda kullanılışını göstermektir. Üçüncü baskıdan bu yana on yıl 

geçti. Bu on yılda kitabın kapsadığı alanlarda önemli gelişmeler kaydedildi. Belki en 

önemlisi hesaplamalı yöntemlerin çok geniş bir biçimde yapı ve mekanizma problemlerine 

uygulanması oldu. Hesaplamalı yöntemlerin tanımını günceleştirdik ve kitap boyunca 

hesaplamalı yöntemlerin özgün reaksiyonlara uygulanmasıyla ilgili örnekleri içeriğimize 

aldık. 

Ana literatüre referanslar, yapı, reaktiflik ve mekanizmanın özgün konuları için 

sağlanmıştır. Bunlar tartışma konularını açıklamak üzere seçilmiştir ve tabii ki kapsamlı 

değildirler. Örnekler ve referanslar fikrin veya yayının herhangi bir önceliğini vurgulamak 

için seçilmemiştir. Çeşitli konularda daha genel kapsamda bilgiler sağlayan derlemelere 

referanslar verilmiştir. 

Her bölümün sonundaki problemler, konu içinde açık bir biçimde var olan 

bilgilerin tekrar gözden geçirilmesi yerine, yeni yapı ve durumlarla ilgili kavramların 

uygulanmasına yöneliktir. Zorluk düzeyleri önceki baskılardakilerle aynıdır ve çoğunun 

öğrencileri önemli ölçüde zorlayacağını umuyoruz. Bu baskıya bazı yeni problemler 
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eklenmiştir. Problemlere temel oluşturan literatür malzemelerine referanslar kitabın 

sonunda verilmiştir. 

Buna eşlik eden B Kitabı da, sentetik yöntemlerdeki gelişmeleri yansıtmak üzere 

gözden geçirilmiştir. B kitabı organik reaksiyonların sentetik uygulamalarını ele 

almaktadır. A ve B kitaplarındaki malzemelerin ileri düzeydeki lisans ve başlangıç 

düzeyindeki yüksek lisans öğrencilerinin temeli anlamalarına, analiz etmelerine ve 

uygulamalarına ve organik kimya literatürünü gözden geçirmelerine izin verecek bir 

altyapıyı sağlayacağına inanıyoruz. Ayrıca bu yeni baskının öğrenci ve öğretmenlere hem 

organik kimyanın yapısal ve mekanizmal temellerinin anlaşılmasını, hem de organik 

kimyadaki en temel reaksiyon türleri hakkında geniş bir bilgi edinilmesini destekleme 

konusunda hizmet etmeye devam edeceğini umuyoruz. İçeriği geliştirebilmek ve hataları 

düzeltebilmek amacıyla yapılacak yorum ve tekliflerden mutluluk duyacağız. 
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Kimyasal Bağ ve  

Yapı 
 

 

 

Giriş 

 

 

Organik kimya; biyoloji, tıp, eczacılık, polimer teknolojisi, tarım ve petrol 

mühendisliği gibi birbirinden farklı çeşitli alanlar ile yolları kesişen geniş bir daldır. 

Organik kimyanın kalbinde moleküler yapının temel kavramları ve karbon içeren 

bileşiklerin reaktiflikleri vardır. Bu yazının amacı; organik bileşiklerin yapılarının 

reaktiflik ile nasıl bir ilgisi olduğunu anlamaya çalışan ana çekirdeği keşfetmektir. Öte 

yandan, reaktiflik, sentezleme için kullanılan yöntemleri belirler. Yapı, reaktiflik ve sentezi 

anlayabilme organik kimya içinde kullanılabileceği gibi yukarıda adı geçen alanlar gibi 

organik kimyanın katılımını gerektiren diğer alanlara da uygulanabilir. Yapı, organik 

moleküllerde bağlanmanın tanımını ve belirlenmesini, analizini ve moleküler yapının 

öngörülmesini içerir. Konformasyona ait dengede olduğu gibi yapının dinamik tarafı da 

ayrıca buna dâhil edilir. Stereokimya da organik kimyada yapıya ait oldukça önemli bir 

konudur. Reaktiflik, verilen bir yapıda bu yapının kendi kimyasal dönüşümünü belirleyen 

konularla ilgilidir. Molekül elektronca zengin mi fakir mi? Kolayca indirgenip 

yükseltgenebilir mi? En reaktif elektronların dağılımları nasıldır? Hangi bağlar en zayıf 

olanlarıdır ve bu nedenle de büyük olasılıkla reaksiyon verirler? Bir molekülün kalıtımsal 

bir özelliği olan kimyasal yapısının aksine, reaktiflik, öteki moleküller ile etkileşimi 

açıklar. Reaktifliği anlamak basamak basamak oluşan reaksiyonlardan ibaret olan 

mekanizmaları açıklamayı içerir. Reaktiflik dönüşümlerin stereokimyasal yönlerini de 

içerir. Sentez, var olan maddeleri farklı bileşiklere çeviren yöntemlerin bulunmasındaki 

aktiviteleri kapsar. Sentez istenen dönüşümleri yapmak için reaktifliğin kontrolünü içerir. 

Sentez, gerekli olan değişkenler kapsamında verilen bir dönüşümü başarılı bir şekilde 

yapacak reaktif madde, katalizör ve reaksiyon şartlarının seçimini içerir. Çeşitli 

durumlarda, sınırlayıcı değişkenler, ürünün verimi ve saflığı, stereokimyasal kontrol, 

maddelerin ulaşılabilirliği ve masrafı veya çeşitli çevresel etkenler ve iş güvenliğini 

kapsayabilir. Yapı, reaktiflik ve sentez birbirleriyle ilgili kavramlardır. Sentez, kimyasal 

yapı ve reaktiflik bilgisinin üzerine kuruludur ve reaktifliği anlamak moleküler yapı 

hakkındaki ayrıntılı bilgiye dayanır. Düzgün bir şekilde yapı ve kimyasal bağlanmanın 
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ilkeleri hakkında bilgilenme bu nedenle reaktiflik ve sentezin hakkını vermede önemli bir 

başlangıç noktasıdır. Bu ilk ünitede organik moleküllerin yapıları hakkındaki gerçekleri, 

kavramları ve teorileri tanımlamak ve düzenlemek için organik kimyacılara çok faydalı 

olduğunu kanıtlanmış fikirleri tartışacağız. 

Kimya ile ilgili bilginin iletişimi için yapısal formüller anahtar bir araç olarak görev 

yaparlar ve yapısal formüller ile moleküler yapı arasındaki sembolik ilişkiyi görmek 

önemlidir. Yapısal formüllerin bugünkü sistemi büyük bir ölçüde 19’uncu yüzyılın ikinci 

yarısında yapılan araştırmaların bir sonucu olarak oluşmuştur. Elementel analizler, çeşitli 

bileşiklerin birbirleriyle ilişkileri ve çeşitli “fonksiyonel grupların” reaktifliklerinin 

sistematik sorgulanması kimyagerlerin moleküler yapı hakkında doğru bir şekilde birçok 

bilgi edinmelerine izin vermiştir. Birçok molekül için, hangi atomların doğrudan bağlı 

olduğu gibi sonuçlar çıkarmak olanağı elde edilmiştir (yapı). Atomlar arasında çizilen 

çizgiler doğrudan bağlantıları ve bağları göstermek için kullanılmıştır. Çeşitli elementlerin 

kendine özgü sayıda bağlar oluşturduğu biliniyordu. Bir elementin bağ oluşturma 

kapasitesi değerlik olarak ve bir elementin oluşturabileceği bağ sayısı o elementin değerlik 

sayısı olarak adlandırılmıştır. Bu geçmişe dayanan sonuçlar, atomik ve moleküler yapılarla 

ilgili modern elektronik kavramların ve moleküllerde atomları birbirine bağlayan 

kuvvetlerin doğalarının anlaşılmasındaki temelleri atmıştır. Bununla beraber, bağlar 

paylaşılan elektron çiftini sembolize ettikleri için, yapısal formüller, elektron çiftinden 

oluşan bağlar anlamında kimyasal bağlanmanın tanımına uymaktadır.  

Moleküler yapının net tanımı moleküldeki çekirdeklerin birbirlerine göre 

yerleşimlerini ve bu çekirdeklerle bağlantılı olan elektronların dağılımını ayrıntılı olarak 

belirler. Çünkü kimyasal özellikler temel olarak en dış kabuktaki değerlik elektronlar 

tarafından belirlenir ve kimyacılar ilgi odaklarını temel olarak bu elektronlar üzerinde 

toplarlar. Spektroskopik yöntemler ve difraksiyon(girişim) yöntemleri ve özellikle de X-

Işınları ile kristal yapı belirleme, atomsal yerleşimler ve bağ uzunlukları hakkında geniş 

bir bilgi birikimi sağlamıştır. Bağ dönmeleri (konformasyonlar) ile oluşan alternatif 

moleküler şekiller içeren bir yapının dinamik yönleri de, özellikle nükleer manyetik 

rezonans (NMR) spektroskopisi gibi spektroskopik yöntemlerle tanımlanabilir. Yapıların 

belirlenmesindeki bu deneysel yöntemlere, hesaba dayalı yöntemler de eklenmiştir. 

Moleküler yapıların hesaplanması için hesaba dayalı olan yaklaşımlar, belli bir bağlanma 

şekline (moleküler bağlantı) sahip olan atomların en kararlı şekilde düzenlenmesinin 

sistematik olarak araştırılmalarına dayanır. Bu hesaba dayalı sayısal yöntemler enerji ve 

yapı (moleküler mekanik) arasında gözlenen ilişkilerin veya kuantum kimyası temelli 

bağlanmanın teorik tanımının üzerine oturtulabilir.  

Moleküler yapı teorileri nitel ve nicel olarak kimyasal bağlanmanın doğasını 

tanımlamaya çalışır. Kimyacılara faydalı olabilmesi için, bağlanma teorileri, moleküllerin 

özelliklerini ve reaktifliklerini tanımlamalıdır. Organik kimyadaki en faydalı yapı teorileri 

ve kavramları bu ünitede işlenmektedir. Amacımız; yapı formülleri ve bağ uzunlukları, 

elektronik dağılımlar gibi diğer tip yapısal bilgilerle tasvir edilen (betimlenen, resmedilen) 

moleküler yapılar ile moleküllerin kimyasal reaktiflikleri ve fiziksel özellikleri arasında bir 

ilişki kurmaktır.  

 

1.1. Kimyasal Bağlanmada Değerlik Bağ Yaklaşımı 

 
G. N. Lewis’in 1916 yılında öne sürdüğü, kimyasal bir bağın bir elektron çiftinin iki 
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atom arasında paylaşılması sonucunda oluştuğu fikri, bağ teorisinde temel bir gelişmeydi.1 

Değerlik kavramı her atom için sahip olunan elektron sayısıyla ve ikinci sıradaki 

elementler için “oktet kuralı” ile ilgilidir -ki bu da dört çift elektrondan oluşan kararlılıkla 

ilgili olması demektir. Lewis’in önerisi, 1927’de Heitler ve London tarafından hidrojen 

molekülünün kuantum mekaniği ile işleme sokulması sonucunda anlamlı bir temele 

oturmuştur. Bu işlem bizim şimdi değerlik bağ teorisi2 olarak bildiğimiz ilkenin başlangıcı 

olmuştur. Bu teorinin ana teması, en kararlı çekirdekler arası ayrımda iki atom arasındaki 

bağlanma enerjilerinin çoğu, iki atom çekirdeği arasındaki elektronların paylaşımından 

kaynaklandığı sonucuydu. Bu sonuç doğrudan Heitler-London hesaplamalarından ortaya 

çıktı. Eğer elektron 1 sadece çekirdek 1 ile bağlantılı olacak şekilde zorlansa ve elektron 2 

de çekirdek 2 ile, o zaman hesaplanan bağ enerjileri, deneysel olarak belirlenmiş bağ 

enerjisinin sadece küçük bir parçası olacaktı. Eğer bu kısıtlama ortadan kaldırılırsa, yani 

eğer elektronlar birbirinden ayırt edilemez olsalar ve her iki çekirdek ile de etkileşmelerine 

izin verilse, o zaman hesaplanan potansiyel enerji eğrisi, denge durumundaki çekirdekler 

arası uzaklıklarda en düşük düzeyde gözükecektir ve bu en düşük düzey ile ilintili bağ 

enerjisi, deneysel yöntemlerle bulunan bağ enerjisi ile denk olacaktır. O halde, H–H 

şeklinde yazılarak basit bir çizgi ile temsil edilen kovalent bağ gerçeğe çok daha yakın bir 

kesinlikte bir anlam ifade eder. Kovalent bağ iki çekirdek arasındaki bölgede iki bağ 

elektronunun varlığını temsil eder. Bir elektronla uzayda işgal edilen bölge orbital olarak 

adlandırılır. H2 molekülünde bağlanma, Şekil 1.1’de gösterildiği gibi, her bir hidrojen 

atomunun küresel olarak simetrik 1s atomik orbitallerinin çakışması ile ortaya çıkan yeni 

orbitaldeki iki elektrondan oluşur. Benzer şekilde, bağ yapan diğer moleküllerin orbitalleri 

de bu bağı yapan atomların atomik orbitallerinden oluşur. 

Değerlik bağ teorisinin daha karmaşık moleküllerdeki uygulaması, uygun moleküler 

bağ oluşumuna karşılık gelen mümkün olduğu kadar çok sayıda anlamlı Lewis Yapısını 

yazmayı kapsar. Değerlik bağ teorisi, gerçek bir molekülün, aslında bu “kuramsal 

yapıların” bir melezi olduğunu farz eder. Basit bir örnek olarak; hidrojen klorür molekülü 

H―H, H+Cl- ve H-Cl+ şeklindeki sınırlayıcı kuramsal formların bir melezi olarak 

gözönünde bulundurulur. Matematiksel deyimlerle, bir molekül, işleme dâhil olan 

yapıların ağırlıklarının birleşimi olarak gösterilebilir. Fakat ne yazık ki, bu yaklaşımın daha 

büyük moleküllerdeki boyutu çok sayıda kuramsal yapının elde edilmesiyle sonuçlanır ki, 

bu da hem kavramsal ve hem de sayısal yorumların yapılmasını çok güç kılar. Örneğin, 

benzen için, birçoğu yüklerin dağılımını göstermek kaydıyla 175’ten fazla yapı yazılabilir.3 

Bu nedenle, daha büyük moleküllere, basit moleküllerin değerlik bağ davranışından oluşan 

niteliksel kavramlar uygulanır. Değerlik bağ teorisinin kavramlarını karmaşık moleküllere 

uydurmak için iki yaklaşım vardır, bunlar hibritleşme (melezleşme) ve rezonanstır. Bu 

niteliksel formda, değerlik bağ teorisi, temel olarak iki atom arasında yerleşmiş orbitaller 

anlamında molekülleri tanımlar. Bu orbital şekillerinin daha basit moleküllerin nicel olarak 

işlenmesi yoluyla açıklanan orbitallere benzer olduğu varsayılır.  

 

 

Şekil 1.1. 1s orbitalinin çakışmasıyla oluşan H2 

bağının gösterimi. 

                                                 
1. G. N. Lewis, J. Am. Chem. Soc. 38:762 (1916). 

2. W. Heitler ve F. London, Z. Phys. 44:455 (1927). Tarihsel inceleme için bakınız; M. Simonetta, Structural 

Chemistry and Molecular Biology, A. Rich ve N. Davidson, eds., W. H. Freeman, San Francisco, 1968, sf. 
769 – 782.  

3. C. Amovilli, R. D. Harcourt ve R. McWeeny, Chem. Phys. Lett. 187:494 (1991). 
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Karmaşık moleküllerin özellikleri kendilerini oluşturan bağların özelliklerinin 

birleşiminden türer. Bu kuramsal yaklaşım, benzer bağ ve grupların yapı ve 

reaktifliklerinin bağıl olarak farklı moleküllerde sabit olduğunu söyleyen kimyasal bilginin 

büyük bir bölümüyle uyumludur.  

  

1.1.1. Orbital Melezleşmesi 

 

Yönlendirilmiş değerlik ve orbital melezleşmesi kavramları, değerlik bağ teorisi ile 

hidrojen molekülünün tanımından kısa bir süre sonra Linus Pauling tarafından ortaya 

atılmıştır. Bu kavramlar, organik kimyanın özel problemlerinden biri olan dört 

koordinasyonlu karbonda bağların tetrahedral yönelimi konusuna uygulanmıştır. 4 

Kovalent bağların oluşumu için orbitallerin birbirleriyle çakışmasını gerektirdiğinden, 

Pauling, daha kuvvetli bağların daha iyi çakışma sonucu oluşturulabileceğini öngörmüştür. 

p orbitallerinde olduğu gibi, yönlendirilmiş özelliklere sahip orbitaller, bu nedenle, küresel 

simetrik s orbitallerinden bu konuda daha etkili olmalıdırlar. 

Temel durumundaki bir karbon atomunun elektron konfigürasyonu 1s22s22p2 

şeklindedir ve bu durum karbon üzerindeki tetrahedral bağlanma ile tutarlı değildir. 

Pauling, dört atomik orbitalin (2s, 2px, 2py, 2pz), sp3 şeklinde gösterilen birbirine eşit dört 

melez orbital ile yer değiştirdiğini ileri sürmüştür. Bu orbitallerin tahmini şekilleri Şekil 

1.2’de gösterilmiştir. Olası dağılımın sp3 orbitalleri tarafına doğru büyük ölçüde 

yönlendirilmiş olduğuna ve bu en büyük olasılık alanının çekirdeğin bir tarafına doğru 

yoğunlaştığına özellikle dikkat ediniz.  

Orbital melezleşmesinin getirdiği iki önemli sonuç vardır. Birincisi; karbonla iki 

yerine dört bağ oluşturulabilir. İkincisi; yüksek derecede yönlendirilmiş sp3 orbitalleri daha 

etkili girişim verir ve daha kuvvetli bağlar yapar. Böylece, her ne kadar birbirine eşit sp3-

melezleşmiş dört orbitalin her birindeki tek elektron ile izole olmuş olan bir karbon atomu 

kendi temel durumundan daha yüksek enerjiye sahip oluyorsa da, iki elektronu bir 2s 

orbitalinden sp3 orbitaline yükseltmek için normal olarak gereken enerji, iki yerine dört 

bağın oluşumu nedeniyle fazlasıyla karşılanmaktadır. Ayrıca, bağların her biri, melez 

orbitallerinin yönlendirilmişlikleri sayesinde daha da güçlüdürler. Tetrahedral geometri 

melezleştirmenin matematiksel tanımı ile öngörülmüştür. Deneysel olarak, metan’ın, her 

H―C―H deki 109.5°’ye eşit olan bağ açıları ile mükemmel bir düzgün dörtyüzlü olduğu 

bulunmuştur. Metanın Şekil.13’teki değerlik bağ sunumu birbirine eşit dört C―H bağını 

oluşturan orbital çakışmalarını göstermektedir. Elektron yoğunluğunun çekirdekler arası 

eksende silindirik olarak simetrik olduğu bu bağlar bağları olarak adlandırılırlar. 

Melezleşme kavramı ikili ve üçlü bağlar içeren moleküllere de uygulanabilir. Etilen, 

asetilen ve benzer türden diğer bileşiklerdeki bağlanma için tanımsal değerlik bağ 

yaklaşımı metan için olanla benzer şekildedir.  

 

 

2s 2p 2sp3
 

Şekil 1.2. Orbitallerin açısal bağımlılığının kesiti 

                                                 
4. L. Pauling, J. Am. Chem. Soc. 53:1367 (1931). 
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Şekil 1.3. Karbonun birbirine eşit dört sp3 

orbitali ile H 1s orbitallerinin çakışmasıyla 

oluşan metanın değerlik bağının yapısal 

gösterimi. 

 
Etilende, her karbon atomu üç liganda bağlanmış ve sp2 melezleşmiştir. Üç sp2 orbitali, 

bir 2s ve iki 2p orbitallerinden oluşur. Üç sp2 orbitali düzlemsel ve geride kalan 2p 

orbitaline diktirler. İki karbon atomu arasındaki bir kovalent bağ, her bir karbonun birer 

sp2 orbitalinin girişimiyle oluşur. Dört hidrojen atomu, hidrojenin 1s orbitalleri ile ve 

karbonda geriye kalan iki sp2 melez orbitallerinden oluşan bağları ile bağlanırlar. İki 

karbon atomu arasındaki ikinci bağ, her biri bir elektron içeren her karbon atomundaki 

melezleşmemiş p orbitallerinin girişimi sonucunda olduğu düşünülür. Bu girişim, 

bağındakinden daha zayıftır ve bağına karşılık gelir.Birbağındaki elektron dağılımı 

σ iskelet düzleminin altında ve üstünde yoğunlaşmıştır. Molekül düzlemseldir ve 

çekirdekler tarafından belirlenen düzlem  sistemi için bir nodal (işaret değişim) düzlemdir. 

Asetilenin her karbon atomundaki melezleşme sp melezleşmesidir ve Şekil 1.4’de 

gösterildiği gibi iki karbon atomunun bir ve iki bağı ile bağlandıkları düşünülmektedir.  

Melez orbitaller kavramı organik kimyacıların düşüncelerine de derin bir şekilde 

yerleşmiş ve geniş bir şekilde kitaplara ve araştırma literatürüne yansıtılmıştır. Bununla 

birlikte, Pauling ve diğerleri, çoklu bağların bükülmüş bağlar olarak gösterilebildiği farklı 

bir kavramsal başlangıç noktasının da var olduğunu kabul etmişlerdir.4 
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Şekil: 1.4. Etilendeki bağı ve asetilendeki bağları 
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Moleküler yapıyı açıklamada eğri-bağ yaklaşımına dayalı bağ tanımının, melezleşme 

yaklaşımı ile yapılan kadar başarılı olabildiği gösterilmiştir.5 Buna karşın biz melezleşme 

kavramını kullanacağız. 

Karbon üzerindeki ligant sayısı (karbonun koordinasyon sayısı) ile melezleşme ve 

moleküler geometri arasındaki ilişki Tablo 1.1’de özetlenmiştir. Belli bir karbon atomu 

üzerindeki tüm grupların aynı olması durumu dışında, melezleşme şemasında verilen 

mükemmel simetrik yapılardan sapmalar olacaktır. Örneğin; metan ve karbon tetraklorür 

109.5°’lik bağ açısıyla tetrahedral yapıya sahip olmalarına karşın, sikloheksandaki C-C-C 

bağ açısı 111.5°’dir. Formaldehitin H-C-H açısı 120o yerine 118o’dir. Bununla birlikte 

benzen 120°’lik bağ açısıyla düzgün bir altıgendir. 

Bağ açılarında normal değerlerden büyük sapmalar siklopropan, siklobütan ve üç veya 

dört üyeli halka içeren diğer moleküllerde bulunmuştur. Bu moleküller kendilerinden daha 

büyük halkalı moleküllerden daha az kararlıdırlar ve bağ enerjisindeki bu fark açısal 

gerilim olarak adlandırılır. Bir siklopropan halkasının üç karbon atomunun eşkenar bir 

üçgenin üç köşesinde olması simetri nedeniyle gerektiği için çekirdekler arası açı eşkenar 

bir üçgende olduğu gibi 60°’dir. Bu düzenlenme, normal tetrahedral bağ açısının ciddi bir 

şekilde bozulmasını temsil eder ve kendine has yeni kimyasal ve fiziksel özelliklerin ortaya 

çıkmasına yol açar. Siklopropan bağlarının değerlik bağ modelini geliştirebilmek için, 

karbon atomlarının, en kararlı bağ düzenlenmesini oluşturacak melezleşmeye uğrayacağı 

varsayılır. 6  Siklopropandaki karbon-karbon bağlarının oluşturulmasında kullanılan 

orbitaller eğer normal sp3 bağlarından daha çok p özelliğine sahiplerse orbitaller daha iyi 

bir şekilde girişim sağlayabilir, çünkü artan p özelliği indirgenmiş bağ açısı anlamına gelir. 

Aynı şekilde, hidrojen atomuna bağ yapmak için kullanılan orbitaller ise kesinlikle 

artırılmış s özelliğine sahip olmalıdırlar. Melezleşmedeki bu ayarlama C-H bağlarındaki “s 

nitelik yüzdesi” için sayısal değerler atayarak nicel olarak açıklanabilir. NMR ölçümlerine 

bağlı olarak 7  siklopropanın C-H ve C-C bağları için sırasıyla %33 ve %17 değerleri 

önerilmiştir. Siklopropan’daki bağlanmanın resmi, orbital girişimlerinin en yüksek olduğu 

bölgenin çekirdekler arası eksene karşılık gelmediğini gösterir. C-C bağları “eğri-bağlar” 

olarak tanımlanır. (Şekil 1.5). 

Melezleşmedeki değişim elektronegatiflikteki değişimle bağlantılıdır. Belli bir karbon 

orbitalinin s niteliği ne kadar büyükse elektronegatifliği de o kadar büyük olur. Sonuç 

olarak, gergin halka sistemlerinin bir parçası olan karbon atomları, hidrojen atomuna karşı, 

normalde olduğundan daha elektronegatiftir.8 Şekil 1.6 gergin olmayan referans bileşik 

 

Tablo 1.1. Karbonun Melezleşmesinde Yapı Bağımlılığı 

Grup Sayısı Melezleşme Geometri Örnekler 

4 sp3 Tetrahedral 
Metan, sikloheksan, metanol, karbon 

tetraklorür 

3 sp2 Üçgensel 
Etilen, formaldehit, benzen, metil 

katyon, karbonat iyonu 

2 sp Doğrusal 
Asetilen, karbon dioksit, hidrojen 

siyanür, allen 

 

                                                 
5. P. A. Shultz ve R. P. Messmer, J. Am. Chem. Soc. 115:10925, 10938, 10943 (1993). 

6. Siklopropandaki bağlanmanın çeşitli tanımlarını bulabilmek için, bkz. A. De Meijer, Angew. Chem. Int. Ed. 
Engl. 18:809 (1979); K. B. Wiberg, The Chemistry of the Cyclopropyl Group başlıklı kitapta, Z. Rappoport, 

ed., John Wiley & Sons, New York, Chapter 1, 1987; B. Rozsondai, The Chemistry of the Cyclopropyl Group 

başlıklı kitapta, Vol. 2, Z. Rappoport (ed.), John Wiley & Sons, New York, Chapter 3, 1995. 
7. F. J. Weigert ve J. D. Roberts, J. Am. Chem. Soc. 89:5962 (1967) 

8. K. B. Wiberg, R. F. W. Bader ve C. D. H. Lau, J. Am. Chem. Soc. 109:1001 (1987) 
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C

CC

 
 

Şekil. 1.5. Siklopropandaki eğri bağlar 
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Şekil 1.6. Sikloheksan ile karşılaştırmalı olarak gergin 

halkalı hidrokarbonlardaki yük dağılımı. Bu veri için 

bkz. K. K. B. Wiberg, R. F. W. Bader ve C. D. H. Lau, 

J. Am. Chem. Soc. 109:1001 (1987) 

 

sikloheksan ile karşılaştırmalı olarak siklopropan ve diğer bazı gergin hidrokarbonlar için 

hesaplanmış bazı yükleri göstermektedir. Normal tetrahedral açıdaki bükülme büyüdükçe 

karbon üzerindeki negatif yükün de büyüdüğüne dikkat ediniz. Bu görece elektronegatiflik 

hem asitliğe ve hem de gergin halka sistemlerine bağlı hidrojenlerin NMR’daki kimyasal 

kaymalarına yansır.  

Hatta normal geometri dışındaki daha şiddetli bozulmalar birkaç küçük haklanın bir 

araya gelerek iki halkalı ve üç halkalı moleküller oluşturdukları zaman görülür. Böyle 

yüksek derecede gergin moleküllerin sentezi sadece kimyacıların hayal gücüne ve 

becerilerine meydan okumakla kalmamakta, aynı zamanda sıra dışı bağlanma şekillerinin 

moleküllerin özellikleri üzerindeki etkilerinin incelenmesi yoluyla bağ teorilerini test etme 

olanağı da sağlamaktadır. Böyle molekül serilerinden biri de propellan’lardır. 9  Bazı 

propellanların yapıları ve bu moleküllerin gerilim enerjileri Şekil 1.7’de gösterilmiştir. 

Şekil 1.7’deki moleküllerin her biri sentezlenmiş ve bazı fiziksel ve yapısal özellikleri 

analiz edilmiştir. Küçük halkalı propellanlarda köprübaşı bağ oluşumuna izin vermek için 

şiddetli bir biçimde yassılaştırılmış olmalıdır. Bu geometriyi elde edebilmek için, 

köprülerin boyları kısalırken, köprübaşı karbonlarındaki melezleşme de değişmelidir. 

[4.4.4]Propellan’daki köprübaşı karbonlardaki melezleşme aşağı yukarı normal sp3 

olabilmesine rağmen, [2.2.2]propellan’da, iki köprübaşı karbon arasındaki iki p orbitalinin 

girişimi sayesinde oluşturulan bağının da katkısı ile köprübaşların düzleşmesi 

melezleşmenin yaklaşık olarak sp2 ye değişimiyle sonuçlanmalıdır. Dört bağı da aynı 

yanda bulunan ve köprübaşı karbonun bir “tersine dönük karbon” olduğu 

[1.1.1]propellanda çarpıklık çok daha ciddi bir durum almıştır.  

                                                 
9. K. B. Wiberg, Acc. Chem. Res. 17:379 (1984); K. B. Wiberg, Chem. Rev. 89:975 (1989). 
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102

[2.2.2]
93

[2.1.1]
104

[3.2.1]
67

[3.2.2]
65

[3.3.3]
34  

Şekil 1.7  kkal/mol cinsinden bazı propellanların gerilme enerjileri 

Oluşan bu bağ oldukça özel niteliklere sahiptir ve elektronları bir bölgeye yığılmış bir bağ 

olarak tanımlamak uygun değildir10.  

[1.1.1]propellan [2.2.2]propellan [4.4.4]propellan  
Propellanlarda bağ açılarının bozulması hem gerilime ve hem de anormal bir kimyasal 

reaktifliğe neden olur. Örneğin, [3.2.1]propellanın gerilim enerjisinin 67 kkal/mol olduğu 

bulunmuştur, oysaki siklopropan için bu değer 27 kkal/mol’dür. Bu molekül inanılmaz 

derecede reaktiftir ve oldukça ılımlı şartlar altında dahi merkezi bağın kırılması ile çeşitli 

reaksiyonlar verir. Örneğin, -50 °C’de hemen bromlanabilir. 11  Bağ oluşumunun 

gerçekleşmesi için gerekli olan köprübaşı karbonlarındaki bozunumun daha küçük olduğu 

[3.3.3]propellan’daki gerilim de daha az olmalıdır. Bu da 34 kkal/mol’lük daha düşük bir 

gerilim enerjisiyle yansıtılmıştır. Diğer yandan, daha küçük köprüler daha büyük gerilim 

enerjilerine yol açar. [2.2.1]Propellan kendisinin çok daha reaktif olacağı beklentisine uyar. 

Katı argon içinde ve 45°K’de izole edildiğinde gözlemlenebilir, fakat daha yüksek 

sıcaklıklarda bozunur ve saf bir madde olarak elde edilemez.12 [1.1.1]Propellan şaşılacak 

derecede kararlı bir bileşiktir. Gerilim enerjisi, [3.1.1]propellana ve [2.2.1]propellana 

benzer olmasına karşın, merkezdeki bağın kopması sonucunda ortaya çıkan gerilim 

azalması oldukça küçüktür ve bu da büyük ölçüde ısıl kararlılık sağlar.13 Tersine dönük 

merkezi bağ daha çok p özelliğine sahiptir ve bunun bir sonucu olarak da halkanın dış 

tarafında önemli miktarda yük yoğunluğu vardır. Bu, çok çeşitli radikal ve elektrofil 

katılma reaksiyonlarının oluşmasına izin verir.14  

NO2
I2

I

I

NO2

O2N

SPh

PhS

SnBu3

H

Bu3SnH(PhS)2

 

                                                 
10. J. E. Jackson ve L. C. Allen, J. Am. Chem. Soc. 106:591 (1984); K. B. Wiberg, R. F. W. Bader ve C. D. H. 

Lau, J. Am. Chem. Soc. 109:985 (1987); K. B. Wiberg, R. F. W. Bader ve C. D. H. Lau, J. Am. Chem. Soc. 
109:1001 (1987). 

11. K.B. Wiberg ve G. J. Burgmaier, J. Am. Chem. Soc. 94:7396 (1972) 

12. K. B. Wiberg, C. M. Breneman ve T. J. LePage, J. Am. Chem. Soc. 112:61 (1990); A. Gobbi ve G. Frenking 
J. Am. Chem. Soc. 116:9275 (1994). 

13. K. B. Wiberg ve F. H. Walker, J. Am. Chem. Soc. 104:5239 (1982); C. Y. Zhao, Y. Zhang ve X. Z. You, J. 

Phys. Chem. 101:3174 (1997). 
14. K. B. Wiberg ve S. T. Waddell, J. Am. Chem. Soc. 112:2194 (1990); D. S. Toops ve M. R. Barbachyn, J. Org. 

Chem. 58:6505 (1993). 
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1.1.2 Rezonans 

 

Karmaşık moleküllerin yapılarını açıklamak için değerlik bağ teorisini kullanan ikinci 

kavram rezonans teorisidir. Rezonans teorisi değerlik bağ teorisinin bir uzantısıdır ve 

birçok molekül için birden fazla Lewis yapısının yazılabileceğini kabul eder. Organik 

kimyadaki önemli yeri, elektron yayılmasını kolaylıkla göstermesinden kaynaklanır. 

Rezonans teorisi özellikle konjuge bileşikleri ve reaktif ara maddeleri tanımlamada 

faydalıdır. Rezonans teorisine dayalı tartışmalar genellikle nitel yönde yapılır, gerçi 

matematiksel bir işlem de uygulanabilir. 15  Rezonans teorisinin nitel uygulamalar için 

gerekli olan esasları şunlardır: 

 

a. Tüm yapılarda çekirdek konumlarının değişmeden kaldığı, sadece çekirdekler 

arasındaki elektronların bulundukları bölgelerde farklılıklar gözlendiği bir 

molekül için alternatif Lewis Yapıları yazılabildiği zaman, bu molekül tek bir 

Lewis yapısı ile temsil edilemez fakat tüm alternatif Lewis yapılarının da 

özelliklerini taşır.  

b. Tüm yapılar, her atom için uygun olan en yüksek sayıdaki değerlik elektronların 

sayısıyla sınırlandırılmıştır ki, bu, hidrojen için iki ve ilk sıradaki diğer elementler 

için de sekizdir.  

c. Bazı Lewis yapıları ötekilere göre daha kararlıdır. Gerçek moleküle en yakın olan, 

en çok benzeyen yapılar şu özelliklere sahiptirler: kovalent bağlar en yüksek 

sayıda, birbirinden farklı yükler minimum ayrılmış ve en yüksek 

elektronegatifliğe sahip olan atomlara negatif yüklerin yüklenmiştir (veya en 

yüksek elektropozitif olan atomlara pozitif yükler yüklenmiştir). Başka bir 

deyişle, en elverişli (en düşük enerjili) rezonans yapı gerçek (melez yapı) yapıya 

en büyük katkıda bulunur. 

d. Birçok durumda, alternatif Lewis yapılarının yazılmasıyla gösterilen elektron 

yayılması, elektronları bir bölgeye yığılmış tekli yapıya oranla, genelde daha 

arttırılmış bir kararlılığa sahip olmasıyla ilgilidir. Buna karşın bu durum her 

zaman doğru değildir, çünkü elektronları bir bölgeye yığılmış bir modele oranla 

elektron yayılmasından oluşan enerji artışı ile bilinen moleküller ve iyonlar 

bulunmaktadır.  

 

Rezonans kavramının kullanımını göstermek için bazı temel yapı-kararlılık 

ilişkilerinden faydalanılabilir. Özellikle allil katyonu kararlı bir karbokatyon olarak bilinir. 

Bu kararlılık, birbirine denk olan iki rezonans yapının gösterildiği durumda pozitif yükün 

iki karbon atomu arasındaki dağılımıyla anlaşılabilir. Elektron yayılması bir yapısal 

gereksinimi zorunlu kılar. Elektron yayılmasının sağlanması için, birbiri ardı sıra gelen üç 

karbon atomundaki p orbitallerinin hepsi aynı yönde ve aynı sırada olmalıdırlar. Sonuç 

olarak; allil katyonundaki karbon-karbon bağının dönmesinde (rotasyonunda) bir enerji 

engeli vardır.  

 

                                                 
15. Klasik anlamdaki bir sunum için, bakınız: G. W. Wheland, Resonance Theory in Organic Chemistry, John 

Wiley & Sons, New York, 1955. Valans bağ teorisinin matematiksel açıklamasına bağlı moleküler yapı 

modelleri geliştirilmiştir: F. W. Bodrowicz ve W. A. Goddard III, Modern Theoretical Chemistry, Methods 
of Electronic Structure Theory, Vol. 3, H. F. Schaefer III, ed., Plenum Press, New York, 1977, Bölüm 4, A. 

Voter ve W. A. Goddard III, Chem. Phys. 57:253 (1981); N. D. Epiotis, Unified Valence Bond Theory of 

Electronic Structure, Springler-Verlag, Berlin, 1983; D. J. Klein ve N. Trinajstic, eds., Valence Bond Theory 
and Chemical Structure, Elsevier, Amsterdam, 1990; D. L. Cooper, J. Gerratt ve M. Raimondi, Chem. Rev. 

91:929 (1991). 
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En kararlı geometri düzlemseldir ve dönme engeli tahmini olarak 36-38 kkal/moldür.16 

 

C
C

H

H

H

C

H

H

C
C

H

H

H

C

H

H
C

C
C

      rezonans etkileşimi
dönme ile kesintiye uğramış

 
 Bir diğer önemli ve iyi bilinen rezonans örneği de karbonil bileşiklerinden proton 

koparılmasıyla oluşan enolat anyonlarının kararlılığıdır. Bu 2-metilpropen (isobüten) ve 2-

propanon (aseton)’un görece asitliği ile gösterilebilir. Görece asitlik, sırasıyla, ~25 ve ~ 45 

olan pK değerleri ile gösterilir. Bu ~ 20 pK birim farklılık (10 un 20 ci kuvveti  1020), bir 

protonun asetondan koparılmasının isobutenden koparılmasına oranla çok daha kolay 

olduğunu gösterir. Asitlikteki bu farklılığın ana nedeni iki konjüge bazın kararlığındaki 

farklılıktır. Her iki durumda da rezonans tarafından kararlı kılınmış anyonlar 

oluşturulmuştur fakat aseton anyonu için katkıda bulunan yapıların sadece bir tanesi 

negatif yükü oksijen atomu üzerinde taşır. Oysa ki isobüten anyonu için her iki rezonans 

yapısı da negatif yükü karbon atomu üzerinde taşımaktadır. Oksijen atomu karbon 

atomundan daha elektronegatif olduğu için, rezonans teorisinin uygulanması ile aseton 

anyonunun isobüten anyonundan daha kararlı olduğu ve asetonun bu nedenle daha asidik 

olduğu sonucuna varılır.  

CH2

H3C

H2C
CH2

H3C

H2C

O

H3C

H2C

O

H3C

H2C

 
 

 Rezonansın etkisine bir diğer örnek de karboksilik asitlerin alkollere göre daha asidik 

oluşudur. Doymuş hidrokarbonlardan türetilmiş karboksilik asitlerin pKa değerleri 5’e 

yakındır, oysaki doymuş alkollerin pKa değerleri 16 – 18 arasındadır. Bu göstermektedir 

ki; karboksilat anyonu, negatif yükü, oksijen anyonundan çok daha iyi kabul 

edebilmektedir. Bu, negatif yükün karboksilatta rezonans tarafından kararlı kılınması 

şeklinde açıklanabilir.17  

 

R C

O

O

R C

O

O
R

H
C

O

R R C

O

R

R

Karboksilat anyonunun
rezonans kararlılığı

Alkolat anyonunun negatif yükü
sadece bir tek oksijen üzerine yığılmış  

Karboksilat anyonundaki negatif yükün yayılmasının yapısal göstergelerinden biri olan iki 

C–O bağının uzunluklarının özdeşliği ile tek ve çift bağ arasındaki ara ürünler, birçok 

kristal yapı belirleme yöntemi ile doğrulanmıştır.  

 Dinamik yapısal nitelikler de rezonans kavramıyla değerlendirilebilirler. 

Karboksiamitlerde C–N bağı etrafındaki dönmeye çok önemli ölçüde engel vardır. Azot 

üzerindeki sin ve anti sübstitüentler nedeniyle NMR piklerinin özdeşliğinin bozulması sık 

                                                 
16.  K. B. Wiberg, C. M. Breneman ve T. J. LePage, J. Am. Chem. Soc. 112:61 (1990); A. Gobbi ve G. Frenking, 

J. Chem. Soc. 116:9275 (1994). 
17. F. G. Bordwell ve A. V. Satish, J. Am. Chem. Soc. 116:8885 (1994); P. C. Hiberty ve C. P. Byrman, J. Am. 

Chem. Soc. 117:9875 (1995); J. D. da Motta Neto ve M. A. C. Nascimento, J. Phys. Chem. 100:15105 (1996). 
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sık gözlemlenen bir sonuçtur. Bu engel 15 – 20 kkal/mol civarındadır.18 Düzlemsel bir 

yapı, elektron yayılması için p-orbitalinin girişim gerekliliğini sağlama sonucunda ortaya 

çıkmıştır. Amidlerin bağ uzunluğu ve bağ kuvvet sabitleri gibi diğer yapısal parametreleri 

de, rezonans modeli ile uyumludur.19 
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 Rezonans kavramları özellikle iki veya daha fazla çift bağın konjügasyon halinde 

olduğu sistemlerde önemlidir. Rezonans yapıları bağlar arasındaki ilişkilerin 

açıklanmasına izin verir. Karbonil grubuna komşu bir karbon-karbon çift bağına sahip 

karbonil bileşikleri, yapısal özelliklerin rezonans etkileşimler ile nasıl ilgili olabileceği 

konusunda iyi bir örnek verirler. Yükü olmayan sadece tek bir yapı çizilebilirken, yüklü 

iki yapı çizilebilir. Negatif yükün oksijenin üzerinde olduğu bir yapı, karbona göre, 

oksijenin elektronegatifliği daha yüksek olması nedeniyle çok daha fazla önem taşır. 

Pozitif yükün oksijenin üzerinde olduğu yapı yeğlenmez ve sadece küçük bir katkıda 

bulunur.  
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Rezonans betimlemesiyle örtüşen bu tip bileşiklerin yapısal özelliklerinden bazıları 

şunlardır: 

 

a. C=O bağı doymuş karbonil bileşiklerindeki kadar kuvvetli değildir. Düşük 

enerjide kendini gösteren infrared gerilim frekansı (tipik olarak, doymuş bileşikler 

için 1730 cm-1 yerine 1690 cm-1’dir) bunu ortaya koymaktadır.  

b. Karbon-13 NMR spektroskopisi  karbonun basit bir alkenin olduğundan daha az 

perdelenmiş (düşük elektron yoğunluğu) olduğunu göstermektedir. Bunun böyle 

olmasının nedeni  karbonu üzerindeki  elektronlarının karbondan karbonil 

grubuna doğru elektron yayılımıdır. 

c. Çift bağın kimyasal reaktifliği de ayrıca konjüge karbonil grubunun varlığından 

etkilenmektedir. Basit alkenler nükleofillere karşı fazla reaktif değillerdir. Buna 

karşın, karbonil grubuna komşu olan çift bağlar nükleofillerle reaksiyona girerler. 

Rezonans yapı tarafından gösterilen kısmi pozitif yük,  karbonunu nükleofilik 

saldırıya uygun hale getirir.  

                                                 
18. B. M. Pinto, Acyclic Organonitrogen Stereodynamics, J. B. Lambert ve Y. Takeuchi, eds., VCH Publishers, 

New York, 1992, pp. 149 – 175.  
19. Karboksidiamidlerdeki rezonans konusu son zamanda yeniden incelenmiştir. Rezonansla öngörülen yapısal 

sonuçların çoğu, azottan karbon ve oksijene doğru net bir elektron yoğunluğu kayması ile sonuçlanan ve 

karalılık sağlayan etkileşim ile uyumludur; A. J. Bennet, V. Somayaji, R. S. Brown ve B. D. Santarsiero, J. 
Am. Chem. Soc. 113:7563 (1991); A. Greenberg, T. D. Thomas, С. R. Bevilacqua, M. Coville, D. Ji, J.-C. Tsai 

ve G. Wu, J. Org. Chem. 57:7093 (1992).  
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Ayrıca, karbonil grubu, nükleofilik saldırının bir sonucu olarak  karbonunda oluşan 

negatif yükü kararlı kılar. Tüm bu etkileri tek bir sözle özetlemek gerekirse; karbonil grubu, 

yüklü rezonans yapılarının en önemlilerinde gösterildiği gibi, çift bağa karşı elektron çekici 

bir grup olarak rol oynar. 

 Ayrıca, rezonans yoluyla elektron-verici gruplar olarak hareket eden substitüentler de 

vardır. Bunlar arasındaki örnekler; sırasıyla, vinil eterlerde ve enaminlerdeki alkoksi ve 

amino gruplarıdır.  

 

R

H OR

H R

H OR

H R

H NR

H R

H NR

H

 
 

Rezonans yapıların istenmeyen bir yük ayrımı göstermeleri ve elektronegatif atomlar 

üzerinde pozitif yük yerleştirilmesi nedeniyle bu tip rezonans etkilerin ne kadar önemli 

olduğunu merak edebiliriz. Bu ilişkilerin öneminin belirlenmesinde birkaç yaklaşımda 

bulunulmuştur. Birçoğu moleküler orbital teoriye bağlıdır (bkz Bölüm 1.3 ve 1.6). Tipik 

olarak, sonuçlar sadece en küçük temel enerji düzeyindeki yapısal değişimleri ortaya koyar, 

fakat reaktifliği yansıtan parametreler bu moleküllerin elektrofillere karşı ilgisinin oldukça 

arttığını göstermiştir.20 Yüklü rezonans yapılarda da görüldüğü gibi, eterler ve enaminlerde 

karbon ve proton NMR kaymaları da daha düşük ppm değerlerindedir (upfield). En ayrıntılı 

analizler gerçekten de vurgulandığı gibi bir  polarlaşması olduğunu, ama bunun, ters bir 

anlamda,  polarlaşması tarafından dengelendiğini önermektedir.21 

 

H

H NH2

H H

H NH2

H H

H NH2

H

 yayılması  kutuplaşması

 
 Rezonans kararlılığının en etkileyici örneği, elektron yayılmasının benzende 

rezonans enerjisi olarak bilinen 30 – 36 kkal/mollük bir kararlılıktan sorumlu olduğu, 

benzendir.  

 

siklohekzatrien benzen
 

 

Bölüm 9’da benzenin aromatik kararlılığı konusuna daha kapsamlı bir şekilde tekrar geri 

döneceğiz ama sübstitüe edilmiş benzen molekülleri, rezonans kavramının uygun 

kullanımının bir sonucu olarak, reaktifliği tahmin etmede nasıl da önemli bir etken 

olduğunu gösterme açısından mükemmel örnekler sunar. Birçok sübstitüent, sübstitüentin  

                                                 
20. A. R. Katritzky ve M. Karelson, Tetrahedron Lett. 31: 2987 (1990); K. B. Wiberg, R. E. Rosenberg ve P. R. 

Rablen, J. Am. Chem. Soc. 113:2890 (1991). 

21.  K. B. Wiberg ve P. R. Rablen, J. Am. Chem.Soc. 115:9234 (1993). 
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-orbitali girişimiyle halka ile etkileşmesi sırasında elektron verebilme veya alabilmesine 

bakılarak elektron verici veya elektron çekici grup olarak kolayca sınıflandırılabilir.  

 
Elektron Çekici Sübstitüentler

C

N

C

N

C
O H

C
O H

C
O N(CH3)2

C
O N(CH3)2 N

O O
N

O O

Elektron Verici Sübstitüentler

NH2 NH2
OCH3 OCH3 O O SCH3 SCH3

 
 

Bu konuyu, sübstitüentlerin hem  ve hem de  elektronları üzerindeki polar etkilerini ele 

alacağımız Bölüm 10’da daha ayrıntılı bir şekilde inceleyeceğiz. Bir  sistemi ile yaklaşan 

bir elektrofilin enerji ilişkilerinin hem reaksiyon hızını hem de sübstitüsyonun konumunu 

belirlediği elektrofilik aromatik sübstitüsyon konusuna gelince, burada temel rezonans 

kavramları oldukça kullanışlıdır.  

1.2. Bağ Enerjisi, Polarlık ve Polarlaşabilirlik 

1.2.1. Bağ Enerjileri 

 
Moleküler şekil ile bağlantılı çeşitli geometrik parametrelerin tümü arasında neredeyse 

molekülden moleküle değişmeden kalan ve neredeyse sübstitüent etkisinden tamamen 

bağımsız olan tek şey bağ uzunluğudur. Karbonla olan bağ uzunlukları, daha çok burada 

yer alan karbonun melezleşmesine bağlıdır ve diğer faktörlerden az etkilenir. Tablo 1.2, 

organik moleküllerdeki en sık karşılaşılan bağların bazıları için atomlar arası uzaklıkları 

listelemektedir. Bağ uzunluklarının molekülden moleküle neredeyse sabit oluşu, tahmin 

edileceği üzere, her bağın kendi özelliğinin molekülün geriye kalan kısmından bağımsız 

olduğu gerçeğini yansıtır.  

 Tablo 1.3 bazı bağ enerjilerini vermektedir. Bölüm A bazı basit diatomik moleküller 

için bağ enerjilerini ve genellikle organik moleküllerde bulunan bazı tip bağlar için 

genelleştirilmiş değerleri içermektedir.  

 

Tablo 1.2. Bağ Uzunlukları (Å)a 

sp3 C–H 1.09 sp3– sp3 C–C 1.54 sp2– sp2 C–C 1.46 C–O 1.42 

sp2 C–H 1.086 sp3– sp2 C–C 1.50 sp2– sp2 C=C 1.34 C=O 1.22 

sp C–H 1.06 sp3– sp C–C 1.47 sp– sp C≡C 1.20   

a. Basit moleküller için deneysel değerlerdir (M. J. S. Dewar ve W. Thiel, J. Am. Chem. Soc. 99:4907 (1977). 
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Bağ enerjilerinin molekülün geriye kalan kısımlarından bağımsız olduğu varsayımı 

oldukça kaba bir varsayımdır. Tablo 1.3’ün B Bölümü bazı özgün C–H, C–C, ve diğer bağ 

enerjilerini listelemektedir. Çok açıkça görülüyor ki bazı değerler genelleştirilmiş 

değerlerden çok farklıdır. Örneğin; propen ve toluen için listelenmiş CH2–H bağ ayrışma 

enerjisi 85 kkal/mol’dür ki bu değer etan için olan 98 kkal/mol’den kayda değer bir şekilde 

daha küçüktür. Bu bağların bağıl olarak zayıflıklarına neden, bağ ayrışmalarıyla üretilen 

allilik ve benzilik radikallerin rezonans tarafından kararlı hale getirilmeleridir.  

H2C C
H

CH2 CH2C
H

H2C

CH2 CH2 CH2 CH2

 
 Benzer bir durum etilbenzendeki sp3– sp3 karbon bağının azalmış gücünde de görülür. 

Tablo 1.3’de görüldüğü gibi artan sübstitüsyon ile daha zayıf C–C bağına doğru gitme 

eğilimi sübstitüe olan radikallerin primer radikallere oranla artan kararlılığını yansıtır.  

 Tablo 1.3’deki bağ enerjileri homolitik bağ ayrışmasıyla yüksüz radikal parçacıklara 

bölünme için gerekli enerjileridir. Birçok reaksiyonda heterolitik bağ kopması 

oluşmaktadır. Gaz fazda C–H veya C–C bağlarının heterolitik olarak bölünmesi için 

gerekli olan enerji çok yüksektir ve bunun nedeni de yük ayrımı için ihtiyaç duyulan 

enerjidir. Bunun yanısıra, çözeltilerde, çözünme ile iyonların kararlı hale getirilmeleri 

mümkün kılındığı için heterolitik bağ ayrışması, enerji açısından gerçekleşebilir hal alır. 

Heterolitik bağ ayrışmaları yapısal değişimlere karşı homolitik bağ ayrışmalarından bile 

daha hassastır. Tablo 1.4, gaz fazda H–’in hidrokarbonlardan ve Cl–’ün de klorürlerden  

Tablo 1.3. Bağ Enerjileri (kkal/mol) 

A. Sıkça rastlanan bazı bağ enerjileria 

H–H 103  C–H 98  C=C 145 

C–C 81  N–H 92  C≡C 198 

O–O 34  O–H 109  N≡N 225 

Cl–Cl 57  Cl–H 102  C=O 173 

Br–Br 45  Br–H 87  C–O 79 

I–I 36  I–H 71  C–N 66 

B. Bazı özel bağ ayrışma enerjilerib 

H3C–H 104  H3C–CH3 88  H3C–F 108 

CH3CH2–H 98  H5C2–CH3 85  H3C–Cl 84 

H2C=CH–H 110c  (CH3)2CH–CH3 83  H3C–Br 70 

HC≡C–H 131  PhCH2–CH3 70  H3C–I 56 

H2C=CHCH2–H 85  H5C2–C2H5 82  H3C–OH 91 

PhCH2–H 85  (CH3)2CH–CH(CH3)2 78    

H2N–H 103  H2C=CH2 171c    

CH3NH–H 92  HC≡CH 228c    

CH3O–H 102       

a. Tablo 1’den, G. J. Janz, Thermodynamic Properties of Organic Compounds, Acedemic Press, New York, 1967. 

b. Başka referans verildiği durumlar haricinde şuna bakınız: J. A. Kerr, Chem. Rev. 66:465 (1966). 
c. K. M. Ervin, S. Gronert, S. E. Barlow, M. K. Gilles, A. G. Harrison, V. M. Bierbaum, C. H. DePuy, W. C. 

Lineberger ve G. B. Ellison, J. Am. Chem. Soc. 112:5750 (1990). 
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Tablo 1.4. Bazı C–H ve C–Cl  Bağları İçin Heterolitik Bağ 

Ayrışma Enerjileria 

 R H R + H
 

R Cl R + Cl
 

 

R 

∆EC–H 

(kkal/mol) 

∆EC–Cl 

(kkal/mol) 
CH3 312.2 227.1 

CH3CH2 272.6 190.3 

(CH3)2CH 249.9 171.0 

CH2=CH 290.2  

CH2=CHCH2 255.3  

a. Verilerin kaynağı: C. G. Screttas, J. Org. Chem. 45:333 (1980). 

 

koparılması için, karşılaştırılabilir bir seri iyonlaşma enerjisini vermektedir. Homolitik bağ 

ayrışma enerjilerine oranla daha yüksek enerjiler görmemize karşın, dallanmanın 

heterolitik bağ kırılması için gereken enerji ihtiyacını, homolitik kırılma için gerekli 

olandan çok daha büyük ölçüde azalttığı görülmektedir. Bu tür bağ-enerji ilişkileri, bilinen 

karbokatyon kararlılığı ile (tersiyer > sekonder > primer > metil) uyumludur. Ayrıca, allil 

ve vinil için verilen heterolitik bağ ayrışma enerjilerinin allil katyonlarının kararlılığını ve 

vinil katyonlarının da kararsızlığını iyi bir şekilde yansıttığına dikkat ediniz.  

Organik moleküllerin enerjilerindeki daha küçük, fakat oldukça önemli olan farklılıklar, 

daha az bilinen yapısal farklılıklardan kaynaklanmaktadır. Tablo 1.5 bazı hidrokarbonların 

oluşum enerjilerini vermektedir. Bu enerji değerleri, standart şartlar altında, bir bileşiğin 

kendisini oluşturan elementlerin bir araya gelmesiyle ortaya çıkan ısıyı temsil eder. 

Oluşum ısıları, bu nedenle, izomerik bileşiklerin kararlılıklarının en kesin biçimde 

karşılaştırılmalarına izin verir. Oluşum ısısı ne kadar negatif ise kararlılık da o kadar 

büyüktür. Birbirinden farklı elementsel bileşenlere sahip olan bileşiklerin doğrudan 

karşılaştırılmaları anlamlı olmaz; çünkü böyle bir durumda oluşan toplam bağ sayısı farklı 

olur.  

Tablo 1.5’in A bölümü tüm, halkalı C4–C6 ve bazı C8 hidrokarbonları göstermektedir. Bu 

veride genel bir eğilim göze çarpmaktadır. Dallanmış-zincirli hidrokarbonlar düz-zincirli 

hidrokarbonlardan daha kararlıdır. Örneğin; n-oktan için ∆H°f değeri -49.82 kkal/mol’dür, 

oysaki en yüksek derecede dallanmış olan 2,2,3,3-tetrametilbütan -53.99 kkal/mol 

değeriyle oktanların en kararlı olanıdır. Benzer durumlar öteki serilerde de gözlemlenir. 

Tablo 1.5’in B bölümü C4, C5 ve bazı C6 alkenleri için oluşum ısı değerlerini vermektedir. 

Alkenler için de genel ilişkiler görmek mümkündür. Daha fazla sübstitue olmuş çift bağ 

daha kararlı bir bileşiktir. Ayrıca alkenlerin kararlılığı hakkında daha başka faktörler de 

vardır. Trans-alkenler genellikle cis-alkenlerden daha kararlıdır ve olasıdır ki bu cis 

izomerindeki artan bağsızlık itişmesinden kaynaklanmaktadır.22 

1.2.2. Elektronegatiflik ve Polarlık 

Kimyasal bağların bir diğer temel özelliği polarlıktır. Genelde, kovalent bir bağdaki 

elektron çifti dağılımının atomlardan birini yeğlemesi beklenilen bir durumdur. Bir atomun 

elektronları çekmeye olan eğilimi elektronegatiflik olarak adlandırılır. Elektronegatifliği 

açıklamada çeşitli yaklaşımlar bulunmaktadır ve bunların çoğunluğu, ilk olarak Pauling 

tarafından ortaya atılmış olan sayısal bir tanımlamaya dayanmaktadır.23  

                                                 
22.  Bu konudaki teorik bir tartışma için, bkz. N. D. Epiotis, R. L. Yates ve F. Bernardi, J. Am. Chem. Soc. 97:5961 

(1975). 

23.  Referanslar için, bkz. G. Simons, M. E. Zandler ve E. R. Talaty, J. Am. Chem. Soc. 98:7869 (1976). 
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Tablo 1.5. Bazı Hidrokarbonların Oluşumundaki Standart Entalpi Değerleri 

(kkal/mol)a  

A. Doymuş Hidrokarbonlar 
C4   C8  

Bütan –30.15  Oktan –49.82 

2-Metilpropan –32.15  2-Metilheptan –52.50 

   3-Metilheptan –50.82 

C5   4-Metilheptan –50.69 

Pentan –35.00  2,2-Dimetilheksan –53.71 

2-Metilbütan –36.90  2,3-Dimetilheksan –51.13 

2,2,-Dimetilpropan –36.97  2,4-Dimetilheksan –52.44 

   3,3-Dimetilheksan –52.61 

C6   2,2,3-Trimetilpentan –52.61 

Heksan –39.96  2,2,4-Trimetilpentan –53.57 

2-Metilpentan –41.66  2,2,3,3-Tetrametilbutan –53.99 

3-Metilpentan –41.02    

2,3-Dimetilbutan –42.49    

2,2-Dimetilbutan –44.35    

B. Alkenler 

C4   C6  

1-Büten –0.03  1-Heksen –9.96 

trans-2-Büten –2.67  trans-2-Heksen –12.56 

cis-2-Büten –1.67  cis-2-Heksen –11.56 

2-Metilpropen –4.04  trans-3-Heksen –12.56 

   cis-3-Heksen –11.56 

C5   2-Metil-1-penten –13.56 

1-Penten –5.00  3-Metil-1-penten –11.02 

trans-2-Penten –7.59  4-Metil-1-penten –11.66 

cis-2-Penten –6.71  2-Metil-2-penten –14.96 

2-Metil-1-büten –8.68  3-Metil-2-penten –14.32 

3-metil-1-büten –6.92  2,3-Dimetil-1-büten –14.78 

2-Metil-2-büten –10.17  3,3-Dimetil-1-büten –14.25 

   2,3-Dimetil-2-büten –15.91 

a. F. D. Rossini, K. S. Pitzer, R. L. Arnett, R. M. Braun ve G. C. Pimentel, Selected Values of Physical and 

Thermadynamic Properties of Hydrocarbons and Related Compounds, Carnegie Press, Pittsburgh, 1953. 

 

Tablo 1.6’nın A bölümü orijinal Pauling değerlerini ve bir de elektron dağılımları üzerinde 

yapılan teorik hesaplamalara dayalı daha güncel değerleri vermektedir. Elektronegatiflik 

kavramı fonksiyonel grupları da içerebilecek şekilde genişletilebilir. Tablo 1.6’nın B 

bölümü element elektronegatiflikleri ile sayısal olarak uyumlu değerlerle, elektron 

dağılımlarının teorik hesaplamalarına dayalı olarak bulunmuş olan değerleri birlikte 

vermektedir. Bu elektronegatiflik değerleri, bu grupların elektron-çekme kapasitelerinin 

nitel etkisini ifade etmede kullanılabilir.  

 Kovalent bağlarda eşit olarak dağılmamış olan elektron yoğunluğu bir bağ dipolü 

yaratabilir. Bunun etkisinin büyüklüğü de dipol moment olarak tanımlanır ve yük çarpı 

uzaklığın birimlerine sahiptir.24 Önemli ölçüde dipol momente sahip olan bağlar polar 

bağlar olarak ifade edilir. Bazı tipik sübstitüentlerin bağ ve grup dipol momentleri Tablo 

1.7’de gösterilmektedir.  

                                                 
24. Dipol momenti hakkında daha ayrıntılı bilgi için, bkz. L. E. Sutton, Determination of Organic Structures by 

Physical Methods, Vol. 1, E. A. Braude ve F. C. Nachod, eds., Academic Press, New York, 1955, Chapter 9; 
V. I. Minkin, O. A. Osipov ve Y. A. Zhdanov, Dipole Moments in Organic Chemistry, Plenum Press, New 

York, 1970. 
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Tablo 1.6. Atomik ve Grup Elektronegatiflikleri 

A. Atomların elektronegatiflikleria 

H 2.1  C 2.5; 2.35  N 3.0; 3.16  O 3.5; 3.52  F 4.0; 4.00 

   Si 1.8; 1.64  P 2.1; 2.11  S 2.5; 2.52  Cl 3.0; 2.84 

      As 2.0; 1.99  Se 2.4; 2.40  Br 2.8; 2.52 

            I 2.5 

B. Bazı organik fonksiyonel gruplar için deneysel elektronegatifliklerb 

CH3 2.3; 2.55   H 2.28; 1.20  F 3.95; 4.00 

CH2Cl 2.75; 2.61   NH2 3.35; 3.12  Cl 3.03; 3.05 

CHCl2 2.8; 2.66   +NH3 3.8; 3.21  Br 2.80; 2.75 

CCl3 3.0; 2.70   NO2 3.4; 3.22  I 2.28;  

CF3 3.35; 2.71   OH 3.7; 3.55     

Ph 3.0; 2.58          

CH=CH2 3.0; 2.58          

C≡CH 3.3; 2.66          

C≡N 3.3; 2.69          

a. L. Pauling, The Nature of the Chemical Bond, 3rd edition, Cornell University Press, Ithaca, New York. 1960. 

Koyu harflerle yazılmış olan değerler için bkz. G. Simons, M. E. Zandler ve E. R. Talaty, J. Am. Chem. Soc. 

98:7869 (1976). 
b. From P. R. Wells, Prog. Phvs. Org. Chem. 6:111 (1968). Koyu harfle yazılmış değerler için bkz. R. J. Boyd 

ve S. L. Boyd, J. Am. Chem. Soc. 114:1652 (1992). 

 

Bir molekülün dipol momentini o molekülü oluşturan bağ dipollerinin toplam bir vektörü 

olarak iyi bir yaklaşıklıkla öngörmek mümkündür. Bağlı atom ve grupların 

elektronegatifliğini karşılaştırmak suretiyle, bağ polarlığı için nitel bir hüküm verilebilir. 

Elektronegatiflikteki farklılık ne kadar büyükse bağ dipolü de o kadar büyüktür.  

 Birçok amaç için, hidrokarbonlar polar olmayan gruplar olarak kabul edilebilir. 

Bununla birlikte, C-H bağlarına ve farklı melezleşme veya farklı sübstitüsyonlara sahip 

karbonlar arasındaki bağlara ait küçük dipoller vardır. Normal sp3 karbonunda karbon, 

hidrojene oranla biraz daha fazla negatif yüklüdür.25 Melezleşmiş karbon orbitalleri için 

elektronegatiflik sıralaması sp > sp2 > sp3 şeklindedir. Şekil 1.1 bazı hidrokarbonların ve 

bazı diğer organik moleküllerin dipol momentlerini listelenmektedir.  

 Elektronegatiflik atomların fonksiyonel gruplara aktarılan temel bir özelliğidir. 

Elektronegatiflik periyodik tablodaki konum ile doğrudan ilintilidir.  

 

Tablo 1.7. Bazı Organik Fonksiyonel Gruplar için Bağ ve Grup 

Dipolleria 

Bağ momentlerib Bağ momentlerib Grup momentlerib 

C–H 0.4 C–N 0.22 MeO 1.3 

C–F 1.41 C–O 0.74 NH2 1.2 

C–CI 1.46 C–O 2.3 CO2H 1.7 

C–Br 1.38 C–N 3.5 COMe 2.7 

C–I 1.19   NO2 3.1 

    CN 4.0 

a. C. P. Smyth, Dielectric Behavior and Structure, McGraw-Hill Book Company, New 

York, 1955, pp. 244, 253. 
b. e.s. biriminde x I018. 

 

                                                 
25. K. B. Wiberg, R. F. W. Bader ve C. D. H. Lau, J. Am. Chem. Soc. 109:1001 (1987). 
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      Şekil 1.1. Bazı Organik Bileşiklerin Dipol Momentleri 

A. Hidrokarbonlar

H2C CHCH2CH3 HC CCH2CH3 C C

H

H3C CH3

H

C C

H

H3C H

CH3

0
(simetrik)

0.2530.8000.34

H2C C

CH3

CH3

H3CC CCH3
H2C CHCH3 HC CCH3

0.7810.3660
(simetrik)

0.503

B. Sübstitüe Edilmiş Moleküller

C C

Cl

H H

Cl

C C

Cl

H Cl

H

C C

H

H Cl

Cl O

1.631.340
(simetrik)

1.90

CH3CN CH3NO2 CH3OCH3 CH3OH CH3CO2H

O

C CH3H3C

O

S CH3H3C

3.92 3.46 1.30 1.70 1.74 2.88 3.96  
a. Birimler debye olarak erilmiştir. Veriler Handbook of Chemistry and Physics, 78. Baskı, CRC Press, Inc., 

Boca Raton, Florida, 1997’dendir. 

 

Elektronegatiflik, periyodik tabloda herhangi bir sırada sağa doğru gittikçe artar ve 

herhangi bir kolonda aşağı gittikçe de azalır. Elektronegatiflik kimyasal reaktiflik 

açısından çok önemli bir özellik olduğu için öteki atomik özellikler ile bağlantısını ortaya 

koymada çok çaba sarf edilmiştir. Mulliken, iyonlaşma enerjisi, elektron ilgisi ve sayısal 

elektronegatiflik değerleri arasında bir ilişki olduğunu göstermiştir. 26  Mulliken 

elektronegatifliği şu şekilde gösterilebilir: 

 

2

AI
X


  

I iyonlaşma potansiyeli; A elektron ilgisidir. İyonlaşma enerjisi bir elektronu bir atomdan 

koparmak için gereken enerjiyi ölçer, oysaki elektron ilgisi bir elemente bir elektronun 

katılması sırasında yayılan enerjidir. Bu enerjilerin her ikisi de atom çekirdeğin elektrona 

olan ilgisinin derecesine yansır ve periyodik tablodaki konum ile ilişkilidir. Metalik 

atomlar kolayca elektron verirler, buna karşın halojen atomları çok arzulu birer elektron 

kabul edicidirler. 

 Organik kimyada karbon ve sübstitüentler arasındaki kovalent bağların polarlığı 

önemli yapı-reaktiflik ilişkilerinin temelidir. Polar bağların etkilerinin genelde iki yoldan 

iletildiği düşünülmektedir. Bağlar boyunca ardışık polarlaşmaya indüktif etki denir. Böyle 

bir etkinin, araya giren bağların sayısı arttıkça yok olması beklenir.  

X Y








 

                                                 
26.  R. S. Mulliken, J. Chem. Phys. 2:782 (1934); R. S. Mulliken, J. Chem. Phys. 3:573 (1935). 
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İkinci unsur; alan etkisi olarak adlandırılır ve polar bağlardan dolayı ortaya çıkan elektrik 

dipolünün boşluk yoluyla etkileşimlerine dayandırılır. 

X Y 
4’üncü Bölüm’de indüktif etkilerinin ve alan etkilerinin reaktiflik üzerindeki bağıl önemini 

tartışacağız. Genel olarak, alan etkilerinin, polar bağların elektrostatik etkilerinin 

molekülün diğer parçalarına geçişindeki başlıca mekanizma olduğu görünmektedir.  

 Çok geniş bir şekilde araştırılmış olan sübstitüent etkilerinden biri karboksilli asitlerin 

asitliğini kapsamaktadır. Bazı asetik asit türevlerinin pKa değerleri Tablo 1.8’de 

verilmiştir. Bu tablodaki veriler, hidrojenin kendisinden daha elektronegatif bir atom veya 

bir grup ile yer değiştirmesinin iyonlaşmadaki denge sabitini arttırdığını göstermektedir, 

yani, ortaya çıkan türev daha kuvvetli asit olmaktadır. Yüksek derecede elektronegatif olan 

flor atomu, asitliği, elektronegatifliği daha az olan klor atomuna göre çok daha fazla arttırır. 

Propiyonik asit, asetik asit ile karşılaştırıldığında, metil grubunun asitliği hafifçe 

zayıflattığı gözlenir. pKa değerleri çözelti içindeki değerlerdir, o yüzden sadece 

elektronegatifliği göz önünde bulundurarak asitlikteki değişimleri yorumlamada dikkatli 

olunmalıdır. Gerçekten de gaz fazdaki ölçümler propiyonik asidin asetik asitten biraz daha 

kuvvetli olduğunu göstermektedir.27 Çözeltideki asit ayrışması durumunda hem proton ve 

hem de karboksilat iyonu çok iyi bir şekilde çözünür ve bu da gaz fazdaki ayrışmaya oranla 

çözelti içindeki ayrışmanın büyük ölçüde yeğlenmesine yol açar. Örnek olarak; polar C–

Cl bağlarının C–H bağlarıyla yer değiştirildiği trikloroasetik asidi tartışabiliriz. 

 

C C

O

OH

H

H

H

C C

O

OH

H

H

C C

O

OCl

Cl

Cl

H
C C

O

OCl

Cl

Cl















Anyonun çok az dipolar
kararlılaştırılması

Anyonun çok kuvvetli dipolar
kararlılaştırılması  

 

Table 1.8. Sübstitüe Asetik Asitlerin Asitliği 

 H2O (pKa)a Gaz Fazı (G)b 

(CH3)3CCO2H 5.0 337.6 

(CH3)2CHCO2H 4.9 339.0 

CH3CH2CO2H 4.9 340.4 

CH3CO2H 4.8 341.5 

HCO2H 3.8 338.3 

FCH2CO2H  331.6 

ClCH2CO2H 2.7 329.0 

F3CCO2H  317.4 

Cl3CCO2H 0.7  

NCCH2CO2H 2.6  

O2NCH2CO2H 1.3  

a. Bkz. Stability Constants and Stability Constant, Supplement No.1, 

Special Publications 17 (1964) ve 25 (1971), The Chemical Society, 
London. 

b. için G kkal/mol cinsinden, 300°K’de; G.Caldwell, 

R. Renneboog ve P Kebarle, Can.  J. Chem. 67:611 (1989). 

 

 

                                                 
27. R. Yamdagni ve P. Kebarle, J. Am. Chem. Soc. 95:4050 (1973). 
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Asit ayrışma denge reaksiyonu için; 

 

RCO2H + H2O RCO2
- + H3O

+

 
 

ayrışma, karboksilat kısmına negatif bir yük yerleştirir ve karboksil grubu karbonunda ve 

oksijen atomları üzerinde elektron yoğunluğunu arttırır. R=CH3 olduğu asetik asit için bu 

artış, üzerinde çok küçük bir negatif yük taşıyan metil grubundaki karbon atomunun 

bitişiğinde oluşur. R=CCl3 olan triklorasetik asitte ise, söz konusu karbon, C–Cl bağ 

dipollerinin (indüktif etkinin) sonucu olarak bir ölçüde pozitif yüke sahiptir. Üç C–Cl bağ 

dipollerinin üst üste eklenme etkisi, CCl3 grubu ile ilişkilendirilen kuvvetli bir dipol yaratır. 

Sonuç olarak; negatif yük gelişimi daha çok yeğlenir ve trikloroasetik asit asetik asitten 

daha kuvvetli bir asittir.  

Sübstitüent etkilerinin bağıl doğasını akılda tutmak her zaman çok önemlidir. Böylece, 

trikloroasetik asit örneğinde olduğu gibi, klor atomlarının öncelikli etkisi ayrışmış olan 

anyonu kararlı hale getirmektir. Asit, sübstitüe olmamış durumdakine kıyasla daha fazla 

ayrışıma uğramıştır, çünkü ana asit ile anyonu arasında daha yeğlenebilir bir enerji farkı 

vardır. İyonlaşma için denge sabitini belirleyen enerji farklılıklarıdır, mutlak enerjiler 

değil. 4’üncü Bölüm’de daha da geniş kapsamda ele alınacağı gibi, reaktanların ve 

ürünlerin enerjilerini sübstitüentlerin etkilediği daha başka mekanizmalar da vardır. 

Sübstitüent etkilerin daha ayrıntılı bir şekilde anlaşılması, polar etkileri bu diğer 

faktörlerden ayırmamızı gerektirecektir.  

 Tablo 1.8’den görüleceği gibi, alkil sübstitüentler, sulu çözeltide karboksilik asitlerin 

asitliğini küçük ölçüde azaltırlar. Bu genel bir etkidir ve şu iki faktöre dayandırılır. 

Birincisi, sterik etkidir. Artmış sterik hacim bir şekilde karboksilli asidin çözünme 

etkinliğini azaltarak karboksilat anyonunu kararsız hale getirir. 28  Alkil grupları aynı 

zamanda asitliği azaltan bir indüktif/alan etkisine sahiptir. Bu durum alkil sübstitüentinin 

zayıf elektron-verici özelliğinden kaynaklanır ve asetik asit ve diğer alkanoik asitlerin, hem 

çözeltide ve hem de gaz fazda, formik asitten daha zayıf asit olmalarına neden olur. Alkil 

grubu karbonil karbonuna yük yoğunluğu verir ve böylelikle karboksil hidrojeninin 

asitliğini azaltır.29  

 Tablo 1.8’deki ikinci sütun, bazı asitlerin gaz fazdaki ayrışma serbest enerjilerini 

göstermektedir. Kuvvetli elektron çekici grupların etkileri hala belirgindir. Gaz ve çözelti 

fazlardaki kimyasal süreçlerin enerjileri arasında sıkça rastlanan büyük farklılıklar vardır 

ve bu da çözünmenin neden önemli olduğunu çok iyi bir şekilde ortaya koyar. Gaz fazda, 

alkil grupları asitliği arttırır. Bunun nedeni de, daha büyük sübstitüentlerin daha fazla 

polarlaşabilir olmasıdır. Gaz fazda olan moleküllerin durumunda, negatif yükün herhangi 

bir şekilde kararlılaştırılması, iç yük dağılımı ile sağlanmalıdır.30 Daha geniş sübstitüentler 

ile daha geniş moleküler hacim ve katkı verebilen daha büyük sayıda atom, daha büyük 

kararlılığa yol açar. 

1.2.3. Polarlaşabilirlik – Sertlik ve Yumuşaklık 

 

 Bir diğer elektronegatiflikle yakından ilgili ve periyodik tabloda konumlanan özellik 

de polarlaşabilirliktir. Polarlaşabilirlik atomların ve iyonların büyüklüğü ve elektron 

bulutunun şeklinin bozulabilme kolaylığı ile ilgilidir. Polarlaşabilirlik ve atomik hacim 

arasında karşılıklı matematiksel bir ilişki vardır ve ayrıca polarlaşabilirlik LUMO–HOMO 

                                                 
28. K. Bowden ve R. G. Young, Can. J. Chem. 47:2775 (1969). 

29. A. D. Headley, M. E. McMurry ve S. D. Starnes, J. Org. Chem. 59:1863 (1994); M. R. F. Siggel ve T. D. 
Thomas, J. Am. Chem. Soc. 114:5795 (1992). 

30. G. Caldwell, R. Renneboog ve P. Kebarle, Can. J. Chem. 67:611 (1989). 
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arasındaki enerji farkı ile de ilgilidir. (Eğer HOMO ve LUMO terimleri size yabancı ise 

lütfen Bölüm 1.6’ya bakınız). 

 
LUMO

HOMO

LUMO

HOMO

sert yumuşak

Orbital enerjileri, sertlik ve yumuşaklık
arasındaki nitel ilişki  

 Polarlaşabilirin elektronegatifliğe benzer sayısal ölçümleri tanımlanmıştır.31 Sertlik η 

sayısal olarak şu şekilde ifade edilir: 

)(
2

1
AI   

I iyonlaşma potansiyeli ve A da elektron ilgisidir. Yumuşaklık  sertliğin tersi olarak şu 

şekilde ifade edilir: 


 1  

 

Bu iki özellik moleküllerin ve iyonların HOMO ve LUMO enerjileri ile yakından ilgilidir. 

HOMO – LUMO arasındaki fark ne kadar fazla ise sertlik de o kadar büyüktür. Sayısal 

olarak, sertlik, yukarıda atomlar için tanımlandığı gibi, yaklaşık olarak enerji farkının 

yarısına eşittir. Genelde, kimyasal reaktiflik, LUMO enerjilerinin azalması ve HOMO 

enerjilerinin artmasıyla artar. Bu da şu demek oluyor ki, daha yumuşak kimyasal türler 

(HOMO-LUMO arasındaki farkı az olanlar), daha sert olanlara oranla daha reaktif olmaya 

eğilim gösterirler. Nitel anlamda, bu nükleofillerin veya bazların, bağ oluşumu işlemini 

başlatmak için, elektrofillere ve asitlere daha kolay bir şekilde elektronları sunabilme 

yeteneği olarak açıklanabilir. Daha sert kimyasal yapılar arasındaki etkileşimlerde 

elektrostatik etkileşimlerin hâkim olması daha olasıdır. Tablo 1.9, atomlar için ve bilinen 

bazı küçük moleküller ve iyonlar için bazı sertlik değerleri vermektedir.  

 Şema 1.8 birkaç radikal için I–A enerji farkını (2η) göstermektedir. Elektronegatiflik 

ve periyodik tablodaki konum arasında bir ilişki olduğuna dikkat ediniz. Flordan iyoda 

doğru giderken, halojen anyonları ve radikalleri gittikçe artan bir şekilde daha yumuşak 

hale gelir. İkinci sıra boyunca, yumuşaklık karbondan flora doğru azalır. Yüksek derecede 

elektronegatif atomlar sert olmaya eğilimlidir, oysa daha az elektronegatif atomlar daha 

yumuşaktırlar. Polarlaşabilirlik atom numarasının bir fonksiyonudur. Daha büyük atomlar 

benzer elektronegatifliğe sahip daha küçük atomlardan daha yumuşaktırlar. Bir atom 

üzerindeki yük de polarlaşabilirliği etkiler. Örneğin metal katyonları oksidasyon sayısı 

arttıkça daha sert olur. Organik kimyada sık bir şekilde karşımıza çıkan bazı metal 

katyonlarının sertlik değerleri Tablo 1.9’da yer almaktadır. Lewis asit-baz etkileşimlerini 

anlamada oldukça kullanışlı bir kural; sert asitlerin sert bazları ve yumuşak asitlerin 

yumuşak bazları yeğlediğidir. Bu sert-sert etkileşmeler elektrostatik çekimler tarafından 

yönlendirilir, oysa yumuşak-yumuşak etkileşimlerde ortak polarlaşma hâkimdir.32 

                                                 
31. R. G. Parr ve R. G. Pearson, J. Am. Chem. Soc. 105:7512 (1983). 

32. R. G. Pearson, J. Am. Chem. Soc. 85:3533 (1963); T. L. Ho, Hard and Soft Acids and Bases in Organic 
Chemistry, Academic Press, New York, 1977; W. B. Jensen, The Lewis Acid-Base Concept, Wiley-

Interscience, New York, 1980, Chapter 8. 
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Tablo 1.9. Bazı Atomların, Asitlerin ve Bazların Sertlikleri 

Atom η Asit ηA Baz ηB 

H 6.4 H+ ∞ H- 6.8 

Li 2.4 Li+ 35.1 F- 7.0 

C 5.0 Mg2+ 32.5 Cl- 4.7 

N 7.3 Na+ 21.1 Br- 4.2 

O 6.1 Ca2+ 19.7 I- 3.7 

F 7.0 Al3+ 45.8 CH3
- 4.0 

Na 2.3 Cu+ 6.3 NH2
- 5.3 

Si 3.4 Cu2+ 8.3 OH- 5.6 

P 4.9 Fe2+ 7.3 SH- 4.1 

S 4.1 Fe3+ 13.1 CN- 5.3 

CI 4.7 Hg2+ 7.7   

  Pb2+ 8.5   

  Pd2+ 6.8   

a. R. G, Pair ve R. G. Pearson, J Am. Chem. Soc. 105:7512 (1983). 

 

Bir diğer kullanışlı genelleştirme de en yüksek sertlik ilkesidir. 33  Bu ilke, sertliği en 

yükseğe çıkartan molekülsel düzenlemelerin yeğlendiğini söyler. Elektronegatiflik ve 

sertlik bir reaksiyondaki iki molekülsel parçacık arasındaki elektron aktarımının boyutunu 

belirler. Bu sayısal olarak şu ifade ile öngörülebilir: 

)(2 YX

YXN







  

χ mutlak elektronegatiflik ve η de reaksiyona girenlerin sertliğidir.  

 
Radikaller 

H CH3 NH2
OH CN F Cl Br I

13.6

9.8

11.4

13.2

14.0
17.4

13.0

11.8

10.5

12.9

9.7

10.7

11.4

10.2 14.0

9.4
8.4

7.4

3.13.43.63.43.8

1.8
0.7

0.1

0.7

 
Şekil 1.8. Radikaller için eV cinsinden iyonlaşma enerjisi (I) ve elektron ilgisi (A) 

aralıkları. [uyarlandığı yer: R. G. Pearson, J. Am. Chem. Soc. 110: 7684  (1988).]

                                                 
33. R. G. Pearson, Acc. Chem. Res. 26:250 (1993); R. G. Parr ve Z. Zhou, Acc. Chem. Res. 26:256(1993); R. G. 

Pearson, J. Org. Chem. 54:1423 (1989); R. G. Parr ve J. L. Gazquez, J. Phys. Chem. 97:3939 (1993). 
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Örneğin, metil radikaliyle reaksiyona girerek karşılık gelen metil halojenürü oluşturmak 

üzere dört halojen atomunun her biri için bu değerler hesaplanabilir.  

 

X + CH3 CH3X  
 

 

X• χx ηx ∆N XCH3
  

F• 10.4 7.0 0.23 9.4 

CI• 8.3 4.7 0.17 7.5 

Br• 7.6 4.2 0.14 5.8 

I• 6.8 3.7 0.10 4.7 

 

 

Bu analize göre, C–X bağı I < Br < Cl < F düzeninde, hem daha polar ve hem de daha sert 

olacaktır. Bu metil halojenlerin hem özellikleriyle ve hem de reaktiflikleriyle 

uyuşmaktadır. Benzer bağlar göz önünde bulundurulduğunda, daha büyük sertliğe sahip 

olarak reaksiyona giren tür net yük aktarımıyla sonuçlanır ve bu da bağ oluşumunun 

ekzotermikliğine bir artış kazandırır. Bu da  iki sert reaktan arasında oluşan bağların iki 

yumuşak reaktan arasında oluşan bağlardan daha kuvvetli olacağı anlamına gelir. 34 

Eklenen iyonik özellikten dolayı bağın kuvvetinde bir artış oluştuğunu kabul eden genel 

bir ifadeye bu iyi bir örnek oluşturur. Gerçekten de, atomlar arasındaki elektronegatiflik 

farklılığından kaynaklanan bu artışı hesaba katan yöntemler, bağ gücü ile ilgili oldukça 

doğru olan öngörülerde bulunabilirler.35  

 Elektronegatiflik, sertlik ve polarlaşabilirlik kavramlarının hepsi birbiriyle ilgilidir. 

Reaktifliği tartışırken yapacağımız nitel uygulama çeşitleri için, reaksiyona giren 

moleküller arasındaki başlangıç etkileşimlerinin ya bağ oluşumu ile kısmî elektron 

aktarımı (yumuşak reaktanlar) ya da elektrostatik etkileşimler ile (sert reaktanlar) kontrol 

edilebileceği kavramı oldukça kullanışlı bir genellemedir.  

 Bu bölümde tartışılan bağ uzunluğu, bağ enerjileri, polarlık ve polarlaşabilirlik 

hakkındaki fikirler, bu özelliklerin molekülden moleküle bağıl olarak değişmemesi 

nedeniyle çok faydalıdırlar. Bu yüzden basit ve iyi tanımlanmış moleküllerden elde edilen 

veriler, yapısı bilinen fakat üzerlerinde daha hala çalışılmaya gereksinim duyulan 

moleküllerin özelliklerine çok iyi bir rehber olurlar. Organik kimyacılar genellikle bu 

özelliklerin aktarılabilirliğini değerlik bağ teorisi çerçevesinde tartışırlar. Sonuç olarak bu 

özellikler çeşitli atom ve bağların belirleyici bir özelliği olarak düşünülür. Moleküllerin 

özellikleri bağların özelliklerinin toplamı olarak düşünülmektedir. Bu organik kimyada 

oldukça verimli kavramsal bir yaklaşım olmuştur. Bir sonraki kısımda göreceğimiz gibi, 

moleküllerin oldukça bilgilendirici ve kullanışlı olan alternatif bir tanımlaması daha vardır.  

 

1.3. Moleküler Orbital Teori ve Yöntemleri 

 

 Moleküler yapının tanımında organik kimyada önem taşıyan bir diğer yaklaşım da 

moleküler orbital teoridir. Moleküler orbital (MO) teori, bir dizi farklı enerjideki moleküler 

orbitaller arasındaki elektron dağılımını betimler. Genellikle iki özgün atom arasındaki 

                                                 
34. P. K. Chattaraj, A. Cedillo, R. G. Parr ve E. M. Amett, J. Org. Chem. 60:4707 (1995). 

35. R. R. Reddy, T. V R. Rao ve R. Viswanath, J. Am. Chem. Soc. 111:2914 (1989). 
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orbitallere yoğunlaşan değerlik bağ teorisi ile açıklanan orbitallerin aksine, moleküler 

orbitaller tüm molekülü kapsayabilir. MO teori Schrödinger denklemine dayanır: 

 

Hψ = Eψ 

 

Burada ψ bir orbitali tanımlayan bir dalga fonksiyonu, H Hamiltonyan operatörü ve E ise 

belirli bir orbitaldeki bir elektronun enerjisidir. Dalga fonksiyonu, elektronun diğer 

elektronlarla ve moleküllerin çekirdekleriyle etkileşimini tanımlar. Toplam elektronik 

enerji, tekli enerjilerin toplamıdır. 

 

 

 12  d    olduğunda,     dHE  

 

 

 Matematiği kolayca kontrol edilebilir hale getirebilmek için, bazı yakınsamalar 

yapılmalıdır. Bu yakınsamaların seçimi çok çeşitli MO yöntemleri türetmiştir. Bunların 

akla uygun uygulamaları, bağlanma, yapı, dinamik ve reaktiflik gibi soruları çözümlemede 

çok değerli bilgiler sağlar. Aşağıdaki tartışmalar, okuyucunun, hesaplamaların nasıl 

yapıldığını veya yakınsamaların ayrıntılarını anlamalarında yeterince kapsamlı veya tam 

olmayacaktır. Bunun yerine, elde edilen bilginin doğası açıklanacak ve MO teoriden elde 

edilen sonuçları organik kimyacıların uyguladıkları yollar gösterilecektir. MO yöntemlerin 

çok çeşitli yönlerinin ayrıntılı olarak ele alınış biçimini anlatan birçok mükemmel kitap 

vardır.36  

 Hesaplamaların duyarlılığı ve gereken hesaplamaların miktarı arasında bir ödünleşim 

vardır. Genelde, yakınsama ne kadar fazla ise o hesaplama için uygulama alanı da o kadar 

sınırlı olur. Bu bakımdan MO hesaplamalarının sonuçlarının kullanılabilir olmasını arzu 

eden organik kimyacılar, ilgilendikleri belirli problemleri çözmeye elverişli olan daha 

uygun yöntemler üzerinde bir karara varmalıdırlar. Bilgisayarların hızında ve gücünde 

oluşan hızlı gelişmeler, gelişmiş yöntemlerin uygulamalarını büyük moleküller için daha 

da kolay hale getirmiştir.  

 Matematiksel olarak, moleküler orbitaller, atomik orbitallerin doğrusal birleşimleri 

olarak işlem görür, öyle ki, dalga fonksiyonu, ψ, uygun ağırlık faktörleri (atomik 

katsayılar) ile çarpılan her bir atomik orbitalin birbiriyle toplamı olarak verilir: 

 

nnCCC   ...2211  

 

Katsayılar her bir atomik orbitalin moleküler orbitale katkısını gösterir. Moleküler orbital 

dalga fonksiyonunu atomik orbital dalga fonksiyonları cinsinden temsil eden bu yöntem 

atomik orbitallerin doğrusal birleşimi yaklaşımı (LCAO) olarak bilinir. Seçilen atomik 

orbitallerin birleşimi temel set diye adlandırılır. C, H, O ve N’tan oluşan moleküller için 

minimum temel set, her bir C, N ve O atomları için 2s, 2px, 2py ve 2pz orbitallerini ve 

                                                 
36. M. J. S. Dewar, The Molecular Orbital Theory of Organic Chemistry, McGraw-Hill, New York, 1969; W. T. 

Borden, Modern Molecular Orbital Theory for Organic Chemists, Prentice-Hail, Englewood Cliffs, New 

Jersey, 1975; H. E. Zimmerman, Quantum Mechanics for Organic Chemists, Academic Press, New York, 

1975; I. G. Csizmadia, Theory and Practice of MO Calculations on Organic Molecules, Elsevier, Amsterdam, 
1976; M. J. S. Dewar ve R. C. Dougherty, The PMO Theory of Organic Chemistry, Plenum Press, New York, 

1975; T. A. Albright, J. K. Burdett ve M.-H. Whangbo, Orbital Interactions in Chemistry. John Wiley & Sons, 

New York, 1985; W. G. Richards ve D. L. Cooper, Ab Initio Molecular Orbital Calculations for Chemists, 
2nd ed., Clarendon Press, Oxford, U.K., 1983; W. J. Hehre, L. Radom, P. Schleyer ve J. Pople, Ab Initio 

Molecular Orbital Theory, Wiley-lnterscienee, New York, 1986. 



 
25 

 
KISIM.1.3. 

MOLEKÜLER 

ORBİTAL TEORİ VE 

YÖNTEMLERİ 

 

hidrojen için de 1s orbitalini içerir. Temel setler atomik orbitallerin özelliklerini tanımlayan 

matematiksel ifadelerdir. 

 Bu noktada hesaplamalı tekniklerin iki ana dalı ortaya çıkar. Bunlar ab initio ve yarı-

deneysel hesaplamalar olarak anılırlar. Hem ab initio ve hem de yarı-deneysel işlemlerde, 

hidrojen-türü orbitalleri açıklayan dalga fonksiyonlarının matematiksel fomülleri 

kullanılır. Yaygın bir şekilde kullanılan dalga fonksiyonlarının örnekleri Slater-tipi 

orbitaller (STO diye kısaltılır) ve Gaussian-tipi orbitallerdir (GTO). Bu kısaltmalara 

eklemeler yaparak adlandırılan farklı uygulamalar da vardır. Hem ab initio hesaplamaları 

hem de yarı-deneysel hesaplamalar, kendisiyle-uyumlu elektrik alanını (SCF) oluşturan ve 

sistemin enerjisini minimuma indiren tekrarlamalı bilgisayar hesaplamalarıyla orbitallerin 

doğrusal birleşimlerini işleme sokar. Molekülü tanımlamada minimum enerji bileşimi 

alınır.  

 Çeşitli yarıdeneysel yöntemler farklı orbitallerdeki elektronlar arasındaki itmelerle 

ilgili olarak yapılan yakınsamalardan kaynaklanan farklılıklar gösterirler. Daha sonra bu 

yakınsamalar, daha duyarlı hesaplamalarla veya deneysel verilerle karşılaştırmak üzere, 

sonuçları protokole uydurmak için içerilen parametreler tarafından “parametreleştirme” ile 

düzeltilirler. Yarı-deneysel yöntemlerin doğruluğu ve güvenirliliği evrimleşmiş ve 

bilgisayarların artan gücü daha duyarlı yöntemlerin daha geniş uygulanmasına yol açmıştır. 

Organik moleküllere yoğun bir biçimde uygulanan ilk yarı-deneysel yöntemler, 

genişletilmiş Hückel teorisi37 (EHT) ve CNDO38 (diferansiyel örtüşmenin tam ihmali) 

yöntemlerini kapsamaktadır. Bu yöntemler çeşitli moleküler orbitallerde yük dağılımının 

şekil ve yönelimlerinde doğru gösterimler vermiş, fakat moleküler geometriyi açıklamada 

yetersiz kalmışlardır. Bu yöntemler moleküllerin toplam enerjilerinin hesaplanmasında 

büyük hatalar yapmaya eğilimlilerdirler. Geliştirilmiş yarı-deneysel hesaplamalar, yük 

dağılımlarının, moleküler geometrinin ve taban hali toplam enerjilerinin gösterimlerini 

daha iyi verirler. Bu yöntemler arasında MINDO-339, MNDO40, AM141 ve PM342 vardır. 

(Kısaltmalar yöntemlerin başlıklarına dayanmaktadır). Tatmin edici sonuçlara sahip olan 

çok sayıdaki bileşik için kullanılan yöntemler arasında farklılıklar vardır.  

 Ab initio hesaplamaları “kendisiyle uyumlu alana” (SCF) bağlı tekrarlanan 

işlemlerden oluşan bir yöntemdir. Normal olarak, hesaplamalar, verilen herhangi bir anda, 

kümelenmiş tüm diğer elektronlarla etkileşen tek bir elektronun ele alındığı “Hartree-Fock 

kapalı-kabuk yakınsamasına” dayanır. Kendisiyle-uyumluluk, bir dizi orbital alındığı ve 

elektron-elektron itmelerinin hesaplandığı bir işlem tarafından yapılır; daha sonra bu enerji 

bir dizi yeni orbitalin hesaplanmasında kullanılır ve bu orbitaller de bunun karşılığında 

yeni itme enerjilerinin hesaplamada kullanılırlar. Bu işlem ta ki kümelenme oluşana kadar 

ve kendisiyle-uyumluluk sağlanana kadar43 devam eder. 

 Özel ab initio hesaplamaları, kullanılan temel set orbitaller için, kısaltmalar yoluyla 

daha geniş bir şeklide tanımlanmıştır. Bu kısaltmaları içeren örnekler: STO-3G,44 4-31G45 

ve 6-31G46’dir. Genelde, ab initio hesaplamaları yarı-deneysel yöntemlerden daha az 

varsayımda bulunur ve bu yüzden bilgisayar hesaplamaları çok daha fazla uğraşı gerektirir.  

                                                 
37. R. Hoffmann, J. Chem. Phys. 39:1397 (1963). 

38. J. A. Pople ve G. A. Segal, J. Chem. Phys. 44:3289 (1966). 

39. R. C. Bingham, M. J. S. Dewar ve D. H. Lo, J. Am. Chem. Soc. 97:1285, 1294, 1302 (1975). 
40. M. J. S. Dewar ve W. Thiei, J. Am. Chem. Soc. 99:4907 (1977). 

41. M. I. S. Dewar, E. G. Zoebisch, E. F. Healy ve J. J. P. Stewart, J. Am. Chem. Soc. 109:3902 (1985). 

42. J. J. P. Stewart, J. Comput. Chem. 10:209, 221 (1989). 
43. C. C. J. Roothaan, Rev. Mod. Phys. 23:69(1951); R. Pariser ve R. G. Parr, J. Chem. Phys. 21:767(1953); J. A. 

Pople, J. Phys. Chem. 61:6 (1957). 

44. W. J. Hehre, R. F. Stewart ve J. A. Pople, J. Chem. Phys. 51:2657 (1971). 
45. R. Ditchfieid, W. J. Hehre ve J. A. Pople, J. Chem. Phys. 54:724 (1971). 

46. W. J. Hehre, R. Ditchfieid ve J. A. Pople, J. Chem. Phys. 56:2257 (1972). 
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 MO yöntemlerinin bir diğer ayırt edici özelliği elektron ilgileşimini ele alış şeklidir. 

Hartree-Fock yaklaşımı bireysel elektronlar arasındaki ilgileşimi ele almaz ve bu nedenle 

gerçek enerjiden daha yüksek enerji şeklinde hatalı sonuçlar vermesi beklenir. Elektron 

ilgileşimini kapsayan MO yöntemleri geliştirilmiştir. Bu hesaplamalar genellikle Møller-

Plesset bozulum kuramını kullanarak yapılır ve atanmış MP hesaplamalarıdır47.  

 En yaygın şekilde kullanılan ab initio yöntemleri G1 48  ve G2 49  diye bilinen 

yöntemlerdir. Bu yöntemler d ve f orbitalleri gibi, 6-311** diye adlandırılan büyük temel 

setleri kapsar. Bu hesaplamalar, Møller-Plesset dördüncü sıra (MP4) ve ikinci dereceden 

konfügürasyon etkileşimi (QCISD) diye anılan daha ileri düzeydeki geniş kapsamlı 

konfigürasyon etkileşim terimlerine de sahiptirler.50 Son olarak, küçük moleküllerden elde 

edilen kesin enerjiler ile kalibre edilmiş sistematik olarak uygulanan düzeltme terimleri 

vardır. 

 Şimdiki MO yöntemleri taban hali moleküler geometrisi ve yük dağılımı üzerinde 

mükemmel sonuçlar verir. Ayrıca, bağıl moleküler enerjilerin hesaplanmasında deney 

sonuçları ile de çok iyi uyuşurlar. Normalde bu değerlerin hesabında izole edilmiş 

moleküller ele alınır, örneğin, gaz fazdaki bir molekül için hesaplanmış değerler onun 

gerçek deneysel değerlerine karşılık gelir. Dinamik süreçler ile bağlantılı olan enerji 

değişimleri, moleküler enerjinin moleküler deformasyonun bir fonksiyonu olarak 

hesaplanmasıyla araştırılabilir. Reaksiyon süreçlerinin açıklanması için de önemli ölçüde 

bir emek sarf edilmektedir. Bu özellikle çok zor bir iştir, çünkü çözücü katkısı ve 

reaksiyona giren moleküllerin tam olarak ayırt edilebilmesi çok güçtür. Bu tür değişkenler 

hakkında iyi varsayımlar yapılması durumunda, ab initio MO hesaplamaları, kimyasal 

reaksiyonlarla bağlantılı enerji değişimlerini iyi bir şekilde öngörebilir. 

 Her tür MO hesaplamanın sonuçları, her bir MO in enerjisini, ayrık atomlara oranla 

moleküllerin toplam elektronik enerjilerini ve her bir MO e katkıda bulunan atomik 

orbitallerin (AO’lar) katsayısını içerir. Böyle bir bilgi birçok fiziksel ve kimyasal özelliğe 

doğrudan uygulanabilir. Dolu orbitallerin enerjilerini toplayarak elde edilen toplam 

elektronik enerji hesapla bulunan moleküler enerjiyi verir. İzomerik moleküllerin 

karşılaştırılması, bileşiklerin bağıl kararlılıkları hakkında sonuçlar çıkarılmasını olanaklı 

kılar. Moleküler kararlılık hakkında çıkarılan sonuçlar, termodinamik verilere sahip 

olunduğu zaman bunlarla karşılaştırmalı bir şekilde kontrol edilebilir. Konformasyonel 

etkiler, toplam enerji moleküler geometrinin bir fonksiyonu olarak hesaplanarak, 

irdelenebilir. En düşük enerjinin en kararlı konformasyona denk gelmesi gerekir. 

Hesaplamaların birçoğu birbiriyle etkileşen çeşitli moleküller ile değil, tek molekül 

üzerinde yapılmıştır. Bu nedenle, sonuçlar en çok moleküller arası kuvvetlerin zayıf olduğu 

gaz fazdaki durumla uyuşur. MO hesaplamalarıyla elde edilen veri türleri aşağıdaki 

paragrafta gösterilmiştir.  

 Her bir MO’i oluşturan AO’lerin katsayıları ile her atom üzerindeki elektron 

yoğunluğu şu denklemle ilişkilendirilebilir: 

 


2

jrjr cnq  

 

                                                 
47. C. Moiler ve M. S. Plesset, Phys. Rev. 46:618 (1934); J. S. Brinkley ve J. A. Pople, Int. J. Quantum Chem. 

9S:229(1975); K. Raghavachari ve J. B. Anderson, J. Phys. Chem. 100:12960(1996). 
48. J. A. Pople, M. Head-Gordon, D. J. Fox, K. Raghavachari ve L. A. Curtiss, J. Chem. Phys. 90:5622 (1989); 

M. Head-Gordon, J. Phys. Chem. 100:13213 {1996). 

49. L. A. Curtiss, K. Raghavachari. G. W. Trucks ve J. A. Popie, J. Chem. Phys. 94:7221 (3991); L. A. Curtiss, 
K. Raghavachari ve J. A. Pople, J. Chem. Phys. 98:1293 (1993). 

50. J. A. Pople, M. Head-Gordon ve K. Raghavachari, J. Chem. Phys. 87:5968 (1987). 
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Bu denklem, her orbitaldeki elektron sayısının ürünü olan tüm dolu MO’lerinin ve her 

orbitalin r atomundaki katsayısının karesinin bir toplamı olarak r atomu üzerindeki 

elektron yoğunluğunu verir. Örnek olarak; metil katyonu için CNDO/2 yöntemi ile 

hesaplanmış katsayılar Tablo 1.10’de verilmiştir. Hidrojenin üç 1s orbitalinden ve 

karbonun 2s, 2px, 2py ve 2pz atomik orbitallerinden oluşturulmuş yedi tane MO vardır. 

Elektron yoğunlukları sadece ψ1, ψ2 ve ψ3 ün katsayılarından hesaplanmıştır, çünkü bunlar 

altı elektron sistemi için dolu orbitallerdir. Karbon atomunun 3.565 elektrona (1s 

elektronları hariç) ve her bir hidrojen atomunun da 0.812 elektrona sahip olduğu 

hesaplanmıştır. Yüksüz karbon dört tane değerlik elektronuna sahip olduğu için metil 

katyonundaki net yükü 0.435 + 3(0.188) =1.000 elektrondur. Hidrojen elektron 

yoğunluğunun orbital katsayısından hesaplanmasına bir örnek aşağıdaki gibidir: 

 

812.0)5210.0(2)0999.0(2)3528.0(2 222 Hq  

 

 Tablo 1.10’un yakından incelenmesi, en düşük boş moleküler orbitalin, karbon 

üzerinde yer alan, ψ4, saf p orbitali olduğunu ortaya koyar, çünkü katsayılar 2pz orbitali 

haricinde hepsi için sıfırdır. MO şekli, metil katyon için bilinen, nitel melezleşmenin şekli 

ile uyumludur.  

 MO yöntemler, reaktanların ve ürünlerin oluşum ısılarını karşılaştırarak moleküllerin 

oluşum ısılarını (∆Hƒ) veya reaksiyon ısılarını (∆H) hesaplamada kullanılabilirler. Küçük 

hidrokarbonlar için bile hesaplanmış toplam kararlılık enerjisi, birbirinden ayrıştırılmış 

atom çekirdeklerine ve elektronlara oranla çok büyüktür (tipik olarak, sırasıyla C2 ve C4 

bileşikleri için 50,000 – 100,000 kkal/mol’dür). Bir reaksiyonun ∆H değeri gibi kimyanın 

ilgi alanına giren temel enerji farklılıkları büyük olasılıkla 0 – 50 kkal/mol arasındadır. Bir 

MO hesaplamasındaki toplam enerji ile ilgili küçük bir hata, hesaplanan bir ∆H için 

inanılmaz büyük bir hata demektir. İyi ki, benzer yapıya sahip bileşikler için yapılan mutlak 

hataların birbirine yakın olması olasıdır ve birbiriyle ilgili moleküller arasındaki enerji 

farklılıklarının hesabında hatalar birbirini götürür. Oluşum ısılarının ve reaksiyon ısılarının 

hesabı, toplam bağlanma enerjilerindeki hataların en üst düzeyde birbirlerini götürebilmesi 

için, çoğu kez izodezmik reaksiyonlar 51  esasına dayalı olarak yapılır. İzodezmik bir 

reaksiyon her bir formal bağ sayısının sabit tutulduğu bir süreç olarak tanımlanır, yani, bir 

denklemde her iki taraftaki C–H, C=C, C=O, v.b. bağların sayısı birbiriyle özdeştir.52  

 

Tablo 1.10. CNDO/2 Yaklaşımı ile Metil Katyonu İçin Hesaplanan Dalga 

Fonksiyonu Katsayılarıa  

Orbital s2C  
xp2C  

yp2C  
zp2C  H H H 

Ψ1 0.7915 0.0000 0.0000 0.0000 0.3528 0.3528 0.3528 

Ψ2 0.0000 0.1431 0.7466 0.0000 0.0999 0.4012  0.5011 

Ψ3 0.0000 0.7466  0.1431 0.0000 0.5210  0.3470  0.1740 

Ψ4 0.0000 0.0000 0.0000 1.0000 0.0000 0.0000 0.0000 

Ψ5  0.6111 0.0000 0.0000 0.0000 0.4570 0.4570 0.4570 

Ψ6 0.0000 0.5625  0.3251 0.0000  0.5374 0.5377  0.0003 

Ψ7 0.0000 0.3251 0.5625 0.0000  0.3106  0.3101 0.6207 

a. Orbital enerjileri (eigen değerleri) verilmemiştir. En düşük enerjili orbital Ψ1; en yüksek enerjili orbital Ψ7’dir. 

 

 

                                                 
51. W. J. Hehre, R. Ditchfield, L. Radom ve J. A. Pople, J. Am. Chem. Soc. 92:4796 (1970). 

52. D. A. Ponomarev ve V. V. Takhistov, J. Chem. Educ. 74:201 (1997). 
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Tablo 1.11. Bazı İzodesmik Reaksiyonlar için Hesaplanmış ve Deneysel ∆H 

Değerleri 

 Hesaplanmış 

∆H (4-31G)a 

(kkal/mol) 

Hesaplanmış 

∆H (6-31G)b 

(kkal/mol) 

Deneysel 

∆H (kkal/mol) 
 

Reaksiyon 

CH3CH2CH3 + CH4  2CH3CH3   1.0 0.8 
2.6 

 

 + 3CH4  2CH3CH3 + CH2=CH2  58  50.4 
 43.9 

 

H2C=C=O + CH4  CH2=CH2 + H2C=O 12.8    13.3 15.0 

CH3CN + CH4  CH3CH3 + HCN 12.0    11.7 14.4 

a. Veriler: W. J. Hehre, R. Ditchfield, L. Radom ve J. A. Pople, J. Am. Chem. Soc. 92:4796 (1970) alınmıştır. 
b. Veriler: W. J. Hehre, L. Radom, R. V. R. Schleyer ve J. Pople, Ab Initio Molecular Orbital Theory, John 

Wiley & Sons, New York, 1986, pp. 299-305’ten alınmıştır. 

Her ne kadar bu reaksiyon herhangi bir gerçek kimyasal sürece denk gelmese de, 

hesaplama, ∆Hf değerlerinin karşılaştırılabilirliği sayesinde hesaplamalı yöntemlere bir 

güvenilirlik testi sağlayabilir. Bir reaksiyon için “deneysel” ∆H değerleri, reaktanlar ve 

ürünler için bir araya getirilen ∆Hf değerlerinin toplamı ile elde edilebilir. Tablo 1.11 bazı 

izodezmik reaksiyonlar için 4-31G ve 6-31G teorileri düzeyinde hesaplanmış bazı ∆H 

değerlerini vermektedir.  

 Çeşitli MO yöntemlerinin bağıl etkinlikleri literatürde tartışılmıştır.53 Genel olarak ab 

initio tipi hesaplamalar daha güvenilirdir, fakat yarı-deneysel hesaplamalar bilgisayar 

zamanı açısından çok daha hızlıdır. Moleküldeki atom sayısı arttıkça hesaplamanın 

karmaşıklılığı da hızlı bir şekilde artar. Normal şartlar altında bir yöntemin seçimi, eldeki 

problem için, bu yöntemin yeterli olup olamayacağı, uygun bilgisayar yazılım ve 

donanımının mevcut olup olmadığına bağlıdır. Sonuçlar, deneysel değerler ile 

karşılaştırılarak veya üst düzey yöntemlerin kullanıldığı temsili hesaplamalar ile kontrol 

edilerek ciddi bir değerlendirmeye tabi tutulmalıdır. Tablo 1.12 bazı küçük hidrokarbonlar 

için deneysel ∆Hf değerlerinden bildirilen sapmaları listelemektedir. Bu sapmanın boyutu 

bu uygulamadaki çeşitli tipteki MO hesaplamalarının doğruluğunu yansıtır.  

 Yapı ve enerji arasındaki ilişkiyi irdelemek için MO yöntemlerinin kullanımı CH3
+, 

CH3• ve CH3
- türleri incelenerek gösterilebilir. ab initio hesaplamalarını kullanan 

çalışmalar ve 4-31G temel seti, bu ara ürünlerin her birindeki en uygun geometriyi ve şekil 

değişimine karşı direnci keşfetmeyi hedeflemektedir.54 Şekil 1.9’da üç tür ara ürün için 

düzlemsellikten sapmanın bir fonksiyonu olarak hesaplanan enerjiler grafik halinde 

sunulmaktadır. Molekül düzlemsel olduğunda, CH3
+ ve CH3•  θ= 0°’de minimum enerjiye 

sahipken, CH3
– ’ün polar olmayan bir dengesel geometriye sahip olduğu bulunmuştur. Bu 

hesaplanmış değerler, bu tip ara ürünlerin daha ayrıntılı tartışıldığı ileriki bölümlerde 

bahsedilen çok çeşitli deneysel gözlemlerle de tamamıyla uyuşmaktadır.  

 

                                                 
53. J. A. Pople, J. Am. Chem. Soc. 97:5306 (1975); W. J. Hehre, I Am. Chem. Soc. 97:5308 (1975); T. A. Halgren, 

D. A. Kleier, J. H. Hall, Jr., L. D. Brown ve W. N. Lipscomb, J. Am. Chem. Soc. 100:6595 (1978); M. J. S. 

Dewar ve G. P. Ford, J. Am. Chem. Soc. 101:5558 (1979); W. J. Hehre, Acc. Chem. Res. 9:399 (1976); M. J. 

S. Dewar, E. G. Zoebisch, E. R Healy ve J. J. P. Stewart, J. Am. Chem. Soc. 107:3902 (1985); J. N. Levine, 
Quantum Chemistry, 3rd ed., Allyn ve Bacon, Boston, 1983, pp. 507-512; W. Hehre, L. Radom, P. v. R. 

Schleyer ve J. A. Pople, Ab Initio Molecular Orbital Calculations, John Wiley & Sons, New York, 1986, 

Chapter 6; B. H. Besler, K. M. Merz, Jr. ve P. Kollman, J. Comput. Chem. 11:431 (1990); M. Sana ve M. T. 
Nguyen, Chem. Phys. Lett. 196:390(1992). 

54. E. D. Jemmiss, V. Buss, P. v. R. Schleyer ve L. C. Allen, J. Am. Chem. Soc. 98:6483 (1976). 
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Tablo 1.12. Hesaplanmış ∆Hf  Değerlerinin Deneysel ∆Hf  değerlerinden Sapmalarıa 

Hidrokarbon MNDO AM1 PM3b 3-21G 6-31G G2c MP4/QCId 

Metan 5.9 9.0 4.9 -0.9 -0.5 0.7 -0.6 

Etan 0.3 2.6 2.1 0.2 1.9 -0.2 -0.7 

Eten 3.1 4.0 4.2 -1.6 -2.4 0.3 0.1 

Allenler -1.6 0.6 1.5 -2.6 -6.8 0.0e  

1,3-Bütadien 2.7 3.6 5.0 -4.7 -2.9f 0.5g  

Siklopropan -1.5 5.1 3.5  -2.4   

Siklobütan -18.7 0.2  -10.6     

Siklopentan -12.0 -10.5 -5.6  -6.1f   

Sikloheksan -5.3 -9.0 -1.5  -9.1f   

Benzen 1.5 2.2 3.6   4.0h  

a. Aksi belirtilmedikçe, enerji (kkal/mol) karşılaştırmaları şu kaynaktan: M. J. S. Dewar, E. G. Zoebisch, E. F. 

Healy ve J. J. P. Stewart, J. Am. Chem. Soc. 107:3902 (1985). 

b. J. J. P. Stewart.  J. Comput. Chem. 10:221 (1989). 

c. J. A. Pople, M. Head-Gordon, D. J, Fox, K. Ragiiavachari ve L. A. Curtiss, J. Chem. Phys. 90:5622 (1989); 

L. A. Cuitiss, K. Raghavacfiari, G. W. Trucks ve J. A. Pople, J. Chem. Phys. 94:7221 (1991), 
d. M. Sana ve M. T. Nguyen, Chem. Phys. Lett. 196:390 (1992). 

e.  D. W. Rogers ve F. W, McLafferty, J. Phys. Chem. 99:1375 (1993). 

f. M. Seimi ve J. Tomasi, J. Phys. Chem. 99:5894 (1995). 
g. M. N. Ghikhovtsev ve S. Laiter, Theor. Chim. Acta 92:327 (1995). 

h. A. Nicolaides ve L. Radom, J. Phys. Chem. 98:3092 (1994). 

 

 Ara ürünler üzerindeki sübstitüent etkileri MO yöntemleri tarafından da analiz 

edilebilir. Örnek olarak, metil katyonlarını alalım; metil katyonuna bağlı olan sübstitüentler 

sahip oldukları serbest elektron çifi ile π bağları oluşturabilirler ve bu değerlik bağ 

teorisiyle ya da MO terminolojisiyle açıklanabilir.  
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Şekil 1.9. Metil katyonu, metil radikali ve metil anyonu için düzlemsellikten 

sapmanın bir fonksiyonu olarak hesaplanan toplam nerji [Amerikan Kimya 

Derneğinin izniyle J. Am. Chem. Soc. 98:6483(1976)’den türetilmiştir.] 
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Tablo 1.13. Metil Katyonu Üzerindeki Sübstitüentlerden Hesaplanan Kararlılık 

 Kararlılık (kkal/mol cinsinden) 

Sübstitüent 4-31Ga 6-31G*b,c MP2/6-31G**c MP3/6-31G*d 

F   2.1 4.16  21.5 

OH 48.0 53.77  62.7 

NH2 93.0 87.33  97.8 

CH3 30.0 30.2 41.5 34.1 

CH=CH2  53.9 66.1  

CH=O   5.2 0.2  

CN   13.0   4.3  

NO2   40.7 22.3  

a.  Y. Apeloig, P. v. R. Schieyer ve J. A. Pople, J. Am. Chem. Soc. 99:1291 (1977). 

b.  F. Bernard, A. Bottom ve A. Venturini, J. Am. Chem. Soc. 108:5395 (1986). 
c.  X. Cveary. Y.-X. Wang ve Z. Jiang, J. Am. Chem. Soc. 117:3044 (1995). 

d.  Y. Apeloig, Heteroatom Chemistry, E. Block, ed,, VCH Press. Weinheim, 1990, p. 27. 

 

4-31G temel set orbitallerini kullanarak yapılan bir ab initio çalışması Tablo 1.13’de 

gösterilen kararlılık enerjilerini vermiştir. 55   Bu tablo, metil katyonu ile ilgili olarak, 

sübstitüent tarafından elektronun serbest bırakılmasından sonuçlanan hesaplanmış 

kararlılık değerlerini göstermektedir. Flor, oksijen ve azot atomlarının π-elektron verici 

etkileri σ-bağı tarafından uygulanan indüktif elektron çekici etki ile kısmen dengelenir. 

Oksijen ve azot sübstitüentlerinin olduğu durumda, π-verici etkisi baskındır ve bu 

sübstitüentler kuvvetli bir şekilde karbokatyonu kararlılaştırırlar. Flor sübstitüenti için, 

denge çok daha yakındır ve toplam kararlılığın çok küçük olduğu hesaplanmıştır. Metil 

grubuna ve metil grubunun metil katyonu üzerindeki kararlılaştırıcı etkisine daha sonra 

tekrar geri döneceğiz.  

 Metil anyonunda, kararlılık elektron çekici sübstitüentler tarafından sağlanır. Tablo 

1.14 bir dizi sübstitüent için hesaplanmış olan kararlılık enerjilerini vermektedir. 56 

Karbonun 2pz orbitalinden elektron kabul eden ve düşük düzeyde bir π orbitaline sahip olan 

sübstitüentler (BH2, C≡N, NO2 ve CH=O) güçlü kararlaştırma etkisine sahiptirler. π kabul 

etme kapasitesine sahip olmayan elektronegatif sübstitüentler metil anyonunu daha az 

kararlı hale getirirler. F > OH > NH2 şeklindeki sıra bu sübstitüentlerin σ-elektron alıcı 

gruplar olarak rol oynama yetenekleriyle paralellik gösterir. Triflormetil grubunun kuvvetli 

etkisi hem σ- ve hem de π- bağı etkilerinin bileşiminden kaynaklanır. 

Metil katyonu ve metil anyonu için, sübstitüentlerin kararlılaştırma etkileri çözünme 

etkilerinin bulunmadığı gaz fazda hesaplanmışlardır ve bu yüzden de çözeltide olan 

sübstitüent etkilerini kısıtlama ve kararlılığa katkıda bulunma gibi etkiler olmadığı için 

enerji bakımından çok daha büyüktürler.  

Allil karbokatyon yapısı itibariyle MO yöntemler tarafından çok geniş bir şekilde 

araştırılmış bir ara üründür. Daha önce tartışılan melezleşme/rezonans yaklaşımları allil 

karbokatyonun en göze çarpan özelliklerini ortaya koymaktadırlar. Rezonans yapıları 

önemli ölçüde kararlılık önermekte ve π sisteminin en yüksek derecede örtüşmesi için 

molekülün düzlemsel olması gerektiğini belirtmektedir. 
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55. Y. Apeloig, P. v. R. Schieyer ve J. A. Pople, J. Am. Chem. Soc. 99:1291 (1977). 

56. A. Pross, D. J. DeFrees, B. A. Levi, S. K. Pollack, L. Radom ve W. J. Heine, J. Org. Chem. 46:1693 (1981). 
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Tablo 1.14. Metil Anyonu İçin Sübstitüentler Sayesinde 

Kazanılan Hesaplanmış Kararlılık Değerleri 

 Kararlılık (kkal/mol) 

Sübstitüent 4-31Ga 6-31G*b QC150c 

BH2 68 61.4 54.0 

CH3   2   1.4 -3.2 

NH2   5   3.3 -0.5 

F 25 14.6 10.4 

CH=CH2 38   

CH=O 72   

CN 61   

CF3 57   

NO2 98   

a. A. Pross, D. J. DeFrees, B. A. Levi, S. K. Pollack, L. Ratlom ve 
W. J. Hehre, J. Org. Chem. 46:1693 (1981). 

b. G. W. Spiiznagei, T. Clark, J. Chandrasckhar ve P. v. R. Schleyer, 

J. Comput.Chem. 3:363 (1982). 
c. A. M. El-Nahas ve P. v. R. Schleyer,  J. Comput. Chem. 15:596 

(1994). 

 

Bu yapısal etkiler MO hesaplamaları ile de bulunmuştur. MP4/6-311++G** düzeysindeki 

hesaplamalar allil katyona uygulanmış ve dönme engel değeri olarak 36 – 38 kkal/mol 

bulunmuştur.
57

  

1.4. Hückel Moleküler Orbital Teori 

 

 Bilgisayarlar MO hesaplamaların rutin bir şekilde yapılmasını olanaklı kılmadan 

önce, organik kimyacıların ilgisini çeken moleküllere basitleştirilmiş yaklaşımların 

uygulanması zorunluydu. Bu yaklaşımların en faydalı olanları, konjüge sistemlerin ele 

alınması için Hückel moleküler orbital (HMO) teorisi başlığı altında bir araya getirilmiştir. 

HMO teorisi π sisteminin, konjüge düzlemsel moleküllerde, σ iskelet yapısından bağımsız 

bir şekilde işleme sokulabileceği ve konjüge polienlerin ve aromatik bileşiklerin kimyasal 

ve spektroskopik özelliklerini belirlemede en büyük önemin π sistemine ait olduğu 

varsayımına dayanır. σ ve π sistemlerinin birbirinden bağımsız olarak işleme 

sokulabilmelerinin ana nedeni birbirlerine dik oluşlarıdır. Düzlemsel konjüge bir sistemin 

σ iskeleti, π sisteminin işaret değişim düzleminde yer alır ve π sistemi ile etkileşmez. HMO 

teorisi, basitliği sayesinde MO kavramlarının uygulamasında organik kimyada oldukça 

önemli bir yer almıştır. HMO teorisi hem halkalı hem de halkalı olmayan konjüge 

sistemlerde π moleküler orbitalinin nitel olarak çok iyi bir tanımını sağlar. Aromatik halka 

sistemleri gibi yeğlenen durumlarda, ilgili yapıların bağıl kararlılıklarını açıklamada çok 

ayrıntılı bir analiz sunar.  

 HMO yaklaşımında π-elektron dalga fonksiyonu pz atomik orbitallerinin doğrusal bir 

bileşimi olarak ifade edilir (molekül düzleminin x–y düzlemi ile çakıştığı durumdur). 

Katsayılara göre toplam π-elektron enerjisinin minimuma indirilmesi, atomik katsayıların 

çekilebileceği bir dizi denklemi ortaya çıkarır. Denklemi çözmede kullanılan matematiksel 

işlemler zor olmamasına rağmen, biz bunların ayrıntısına girmeyeceğiz ama onun yerine 

                                                 
57. K. B. Wiberg, C. M. Breneman ve T. J. LePage, J. Am. Chem. Soc. 112:61 (1990); A. Gobbi ve G. Frenking, 

J. Am. Chem. Soc. 116:9275 (1994). 
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hesaplama sonuçlarının yorumunu yapmaya yoğunlaşacağız. Hückel MO enerjileri ve 

atomik katsayıları birçok sistem için tablolarda bir araya getirilmiştir.
58

 

 Böyle hesaplamalardan en kolay şekilde elde edilen bilgi bağıl enerji düzeylerinin 

sıralanışları ve atomik katsayılardır. Sıklıkla karşılaşılan elektronları yayılmış sistemler 

için çözümler kolayca bulunmaktadır ve biz bazı tipik örnekleri göstererek bunlardan 

bahsedeceğiz. Öncelikle, CnHn+2 formülüyle gösterilen 1,3-bütadien, 1,3,5-heksatrien ve 

bunun gibi doğrusal polien’leri gözönünde bulunduralım. Böyle bileşiklerin enerji 

düzeyleri için tanım 

 

 jmE   

şeklinde verilir ve burada, 

1
cos2




n

j
m j


,       j=1, 2, ..., n  için 

burada n konjüge zincirdeki karbon atomlarının sayısıdır. Bu hesaplama, sırasıyla Coulomb 

integralini ve rezonans integralini sembolize edenve  terimleri ile ifade edilmiş olan 

enerjilere sahip bir dizi MO’ler üretir. Coulomb integrali, , bir 2p orbitalindeki bir 

elektronun bağlanması ile ilgilidir ve tüm karbon atomları için bu sabit bir sayıdır, fakat 

elektronegatiflikteki farklılığın bir sonucu olarak, heteroatomlar için bu sayı da 

farklılaşacaktır. Rezonans integrali, , iki ya da daha fazla sayıdaki atom çekirdeğinin 

alanındaki bir elektronun enerjisi ile ilgilidir. Hückel yönteminde çekirdekler, normal bağ 

yapma uzaklığından daha büyük bir mesafe ile birbirlerinden ayrılmış durumda 

olduklarında, nın sıfır olduğu farz edilir. Bu yaklaşım temel olarak elektronun sadece en 

yakın komşu çekirdekler tarafından etkilendiğini varsayar. Hem  ve hem de  negatif 

sayılarıdır ve tanımlanmamış enerji birimlerini temsil ederler. 

 r atomunun 2p atomik orbitalinin j inci moleküler orbitale katkısına karşılık gelen 

katsayı  
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şeklinde verilir. 

1,3,5-Heksatrien için yapılan sayısal işlemler Tablo 1.15’de gösterilen sonuçları 

vermektedir.  

 

Table 1.15. 1,3,5-Heksatrienin HMO’leri için Enerji Düzeyleri ve Katsayıları 

π-Orbitali:        

Ψj mj c1 c2 c3 c4 c5 c6 

Ψ1 1.802 0.2319 0.4179 0.5211 0.5211 0.4179 0.2319 

Ψ2 1.247 0.4179 0.5211 0.2319 -0.2319 -0.5211 -0.4179 

Ψ3 0.445 0.5211 0.2319 -0.4179 -0.4179 0.2319 0.5211 

Ψ4 -0.445 0.5211 -0.2319 -0.4179 0.4179 0.2319 -0.5211 

Ψ5 -1.247 0.4179 -0.5211 0.2319 0.2319 -0.5211 0.4179 

Ψ6 -1.802 0.2319 -0.4179 0.5211 -0.5211 0.4179 -0.2319 

 

                                                 
58. C. A. Coulson ve A. Streitwieser, Jr., Dictionary of π-Electron Calculations, W. H. Freeman, San Francisco, 

1965; E. Heilbronner ve P. A. Straub, Hückel Molecular Orbitals, Springer-Verlag, Berlin, 1966. 
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Molekül altı-π-sistemi olduğu için, Ψ1 , Ψ2 , Ψ3 nin her biri çifte elektronla doludur ve 

toplam π-elektron enerjisi olarak 6 + 6.988 elde edilir. Bu sistem için genel çözüm 

elektronların yayılmış olduğu varsayımına dayanır. Eğer bu varsayım yapılmasaydı ve 

molekülün ardışık bir tekli bir çiftli bağlardan oluştuğu gözönünde bulundurulmasaydı, 

toplam π-elektron enerjisi 6+6 olurdu veya başka bir deyişle, üç etilen birimi için olanın 

aynı olurdu. Yayılmış elektronların olduğu bir sistem için hesaplanan elektron enerjisi ile 

ardışık bir tekli bir çiftli bağlar için hesaplanan elektron enerjileri arasındaki farklılıklar 

yayılma enerjisi olarak anılır ve elektronları bir bölgeye yığılmış bağlar içeren bir moleküle 

oranla yayılmış elektronlar içeren bir molekülün getirdiği fazladan kararlılığın bir 

ölçüsüdür. 1,3,5-Heksatrien için hesaplanmış elektron yayılım enerjisi (DE) 0.988’dır. 

’nın değeri (geleneksel enerji birimleriyle ifade edildiği şekilde) kesin bir şekilde tayin 

edilmemiştir. Sıklıkla kullanılan değerlerden biri 18 kkal/mol’dür ve bu da hesaplanmış 

elektron yayılım enerjisi 2 olan benzenin rezonans enerjisi olan 36 kkal/mol değerine 

dayanır.  

Katsayıların incelenmesi ve bu katsayıların orbitallerin simetri özellikleriyle nasıl 

ilişkilendirildiği yönündeki aşinalık, konjüge doymamış bileşiklerin birçok özelliklerinin 

anlaşılmasına yardımcı olması bakımından inanılmaz derecede faydalı olabilir. Bu tip 

etkenler “eş zamanlı” diye sınıflandırılan reaksiyonlara özellikle çok iyi bir şekilde 

uygulanır ve bu Bölüm 11’de ayrıntılı bir şekilde anlatılacaktır. Tablo 1.15’te 

görülebileceği üzere, en düşük enerji orbitali Ψ1’de katsayıların hepsi aynı işareti taşıyorlar 

ve dalga fonksiyonunda bir işaret değişiminin oluşum sayısı orbitalin enerjisi ile birlikte 

artmaktadır. Birbirine komşu atomlardaki AO’lerin katsayılarının işaretindeki bir değişim, 

iki atom ve bu iki atom arasında var olan işaret değişim noktaları arasındaki anti-bağlanma 

ilişkisine karşılık gelir. Böylece Ψ1 işaret değişim noktasız, Ψ2’de bir tane ve Ψ3’de iki tane 

ve benzeri şekilde giderek beş işaret değişim noktasına sahip olan ve kendi AO’lerinin 

birleşiminde bağ yapma etkileşimlerine sahip olmayan Ψ6’ya kadar gidilir. Şekil 1.10’da, 

1,3,5-heksatrienin AO’leri arasındaki bağ ve antibağ etkileşimlerinin şematik bir 

görünümü sunuluyor. Ψ1, Ψ2 ve Ψ3 bağ orbitalleri için bağ etkileşimlerinin antibağ 

etkileşimlerinden daha fazla, buna karşın antibağ orbitalleri için bunun tam aksinin doğru 

olduğuna dikkat ediniz.  

 Halkalı konjüge polienlerin bağıl kararlılıkları ile uğraşma konusunda, basit HMO 

teorisinin gösterdiği başarı etkileyicidir. Basit rezonans yaklaşımları, siklobütadienin 

kararsız ve elde edilemeyen doğası ile karşılaştırılınca, benzenin emsalsiz kararlılığını 

açıklayamaz. (Her bir durumda görünüş olarak birbirine benzeyen iki rezonans yapısı 

çizilebilir). Kararlılıktaki bu zıtlık Hückel kuralı ile kolayca açıklanabilir. Kararlılıktaki bu 

zıtlık Hückel kuralı tarafından, eğer bir bileşik her birinin p orbitali π-sistemine katkıda 

bulunan atomların düzlemsel tek halkalı yapısından oluşuyorsa ve n bir tamsayı olmak 

üzere, π-sistemindeki elektron sayısı 4n+2 ise bu bileşik güçlü bir şekilde kararlı hale gelir 

(aromatik) ifadesi ile açıklanmaktadır. Bu ölçüt ile altı π elektronuna sahip benzen 

molekülü aromatiktir, oysa ki siklobütadien dört elektronu ile aromatik değildir. Hückel 

kuralının teorik temel esaslarının anlaşılması HMO hesaplamaları sayesinde sağlanabilir. 

Halkalı polienler için enerji düzeylerinin genel bir çözümü 

 jmE   

şeklinde gösterilir.  

n

j
m j

2
cos2      j= 0, ±1, ±2, ...,  

burada n bir halkadaki karbon atomlarının sayısıdır. Bu çözüm, Şekil 1.11’de gösterilen 

siklobütadien ve benzen için enerji düzeyi diyagramlarını vermektedir. 

±(n – 1)/2 n tek sayı olduğunda 

±n/2 n çift sayı olduğunda 
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 Benzenin toplam π-elektron enerjisi 2’lık bir DE (yayılma enerjisi) ile 6 + 8’dır. 

Siklobütadienin, triplet bir taban haline ve sıfır DE’ye sahip olduğu tahmin edilir (kare 

şekil için) çünkü π-elektron enerjisi, birbirinden bağımsız iki çift bağda olduğu gibi 4 + 

4’dır. Bu şekilde, bu düzeydeki bir yaklaşımda, HMO teorisi siklobütadien için 

elektronların yayılmasından kaynaklanan bir kararlılık öngörmez, çok yüksek bir 

reaktifliğe yol açacak olan molekülün eşleşmemiş elektronlara sahip olacağını öngörür. 

Ayrıca, siklobütadien benzende mevcut olmayan açısal gerilimden de etkilenir. Bu 

durumda siklobütadienin aşırı kararsızlığı anlaşılabilir bir hale gelmektedir. Bölüm 9’da da 

tartışılacağı gibi, daha ileri düzey MO hesaplamaları bu durumu biraz daha değiştirip 

siklobütadienin dikdörtgensel bir molekül olacağını tahmin etmektedir. Her şeye rağmen 

bu hesaplamalar, bütadienin, hiçbir şekilde konjüge çift bağlarını oluşturan π 

elektronlarının yayılmasından kaynaklanan bir kararlılığa sahip olamayacağı sonucuna 

varan basit HMO teorisi ile hemfikirdirler. 

 

 

   

                   Bağ Orbitalleri    Antibağ Orbitalleri 

 Şekil 1.10. 1,3,5-Heksatrienin π-moleküler orbitallerinin 2p AO 

lerinin bir birleşimi olarak grafik gösterimi. Orbitallerin boyutu 

Hückel Dalga Fonksiyonunun katsayıları ile kabaca orantılıdır. 
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









siklobütadien benzen  

Şekil 1.11. Siklobütadien ve benzen için enerji 

düzey diyagramları 

Halkalı sistemler için HMO’ları hemen çabuk bir şekilde yazmada kolayca akılda 

tutulacak bir araç Frost Halkasıdır.
59

 Eğer normal n sayıda kenara sahip olan bir çokgen, 

çapı 4 olan bir dairenin içine bir köşesi aşağı gelecek şekilde oturtulursa, çokgenin 

köşelerinin daireye temas ettiği nokta sayısınca enerji düzeyleri çizilebilir. Şekil 1.12’de 

benzen ve siklobütadien için Frost halkası ile elde edilmiş enerji düzeyleri 

gösterilmektedir.  

Yüklü C3H3 ve C5H5 sistemleri için enerji düzeyi diyagramları Şekil 1.13’te kolayca 

oluşturulup gösterilmiştir. Siklopropenil katyonu, bağ yapan HMO’ni dolduran toplam iki 

tane π elektronuna ve toplam 2 + 4’lık bir π-elektron enerjisine sahiptir. Bu 2’lık bir 

DE verir ve kararlı bir yapıya işaret eder. Siklopropenil anyonu elde etmek için sisteme iki 

tane daha π elektronu eklenmesi, daha yüksek enerjili anti-bağ orbitalleri elektron almasını 

gerektirir ve bu da molekülün tamamen kararsız hale gelmesi ile sonuçlanır. C5H5 durumu 

için bunun tam aksi doğrudur, yani anyonik türler katyonik olanlardan daha kararlı 

kılınmıştır ve katyonun çiftleşmemiş elektronlara sahip olduğu öngörülmüştür. 

 

siklobütadien benzen











 

Şekil 1.12. Frost Halkası uygulamasını gösteren siklobütadien ve benzen 

için enerji düzey diyagramları 

 

 

                                                 
59. A. A. Frost ve B. Musulin, J. Chem. Phys. 21:572 (1953). 
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



0.618

1.618

 

Şekil 1.13. C3H3 ve C5H5 sistemleri için enerji 

düzeyi diyagramları 

 Tek halkalı konjuge polienlerden anülenler diye de bahsedilir. Yüksüz ve yüklü 

anülenlere uygulanan HMO teorisine dayalı sonuçları destekleyen deneysel sonuçlar 

mevcuttur. Halkalı konjüge sistemlerde kararlılık ve yapı arasındaki ilişki Bölüm 9’da daha 

kapsamlı bir şekilde incelenecektir. 

 Hückel’in 4n + 2 kuralı sadece tek halkalı sistemlere uygulanabilirken, HMO teorisi 

birçok başka sistemlere uygulanabilmektedir. Birleşik halka sistemlerinin HMO 

hesaplamaları aşağı yukarı tek halkalı türlerde olduğu gibi yapılır ve sistemlerin enerji 

düzeylerini ve atomik katsayılarını verir. Heteroatomların kapsanması da olanaklıdır. 

Elektronların  ve π sistemlerinin dik oldukları varsayımdan dolayı, HMO teorisi 

düzlemsel moleküllerle sınırlıdır. 

 Hückel yöntemi, organik reaksiyonların teorik analizinde yerini daha iyi yöntemlere 

bırakmış olsa da, sağladıkları doğrusal ve konjuge polien sistemlerin π orbitallerinin 

gösterimleri, simetri ve orbitallerin bağıl enerjileri açısından doğrudur. Bu orbitaller, π 

sistemlerinin ana reaktif merkez olduğu birçok reaksiyonda, bu sistemlerin davranışlarını 

doğru bir şekilde tanımlar. Bu nedenle bu kitabı okuyan kişinin tipik doğrusal polienlerin 

ve konjuge halkalı hidrokarbonların π orbitallerinin nitel tanımına aşina olmaları gerekir. 

Bu orbitaller Bölüm 9 ve 11’de daha ileri düzeydeki tartışmaların temelini oluşturacaktır. 

 

1.5. Moleküler Orbital Teorinin Nitel Uygulaması 

 

 Değerlik bağ teorisinin olduğu gibi, MO teorinin de tam matematiksel ifadesi birçok 

duruma uygulayabilmek için fazla ayrıntı içermektedir. Çok ayrıntılı hesaplar yapmaya 

gereksinim duymadan uygulanabilen, bir MO teorinin temel kavramlarına dayalı nitel 

yaklaşımlar geliştirebilmek önemlidir. Bu tip bir analiz için anahtar araç, bir moleküler 

orbital enerji diyagramıdır. Bazı basit ilkleri akılda tutarak, tahmini bir enerji düzey 

diyagramının yapılandırılması, ayrıntılı hesaplamalara başvurmaksızın başarılabilir. Bu 

ilkeler bazı basit örnekler ile gösterilebilir. Önce, bağlanmada sadece 1s orbitallerini içeren 

atomlardan oluşmuş diatomik türleri gözönünde bulunduralım. Şekil 1.4’te gösterildiği 

gibi, iki 1s orbitali, iki moleküler orbital vermek üzere, ya bağ veya bir antibağ durumunda 

birleşebilir.  

 Moleküler orbitallerin sayısı (bağ + bağsızlık + antibağ) kendilerini oluşturan temel 

setteki atomik orbitallerin toplamına eşittir. Bağ bileşimi, katsayıların aynı işarette olduğu 

pozitif bir örtüşme ile tanımlanır, buna karşın, antibağ bileşimi zıt işaretli katsayılara sahip 

negatif bir örtüşme ile tanımlanır.  
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* (antibağ)

 (bağ)

A

1s1s

*

1s

1s



B

 

Şekil 1.14. H2 (A) ve HHe+ (B)’de iki moleküler orbital vermesi için iki 1s orbitalinin 

birleşiminin grafik gösterimi. 

 Orbitaller, en düşük enerjili olandan başlayarak (Aufbau ilkesi) en fazla iki elektron 

tarafından işgal edilirler. Elektronların sayısı, etkileşen atomlarda bulunan elektronların 

sayısı ile belirlenir. Şekil 1.14A’daki orbitaller H2
+ (bir elektron), H2 (iki elektron), He2

+ 

(üç elektron) veya He2 (dört elektron) gibi sistemlere uygulanabilir. H2 bağ orbitali en fazla 

net elektrona sahip olduğu için (iki tane), H2’in bu diatomik türler arasında en kararlı olan 

yapı olduğu şeklinde mantıklı bir sonuca varılabilir. He2 molekülünün net bağı yoktur, 

çünkü antibağ orbitali iki elektron içerir ve dolu bağ orbitalinin bağ oluşumuna katkısını 

iptal eder. Hem H2
+ ve hem de He2

+’nın bağ orbitallerinde antibağ orbitallerinden bir fazla 

elektronları vardır. Bu türlerin, sırasıyla, 61 ve 60 kkal/mol bağ enerjilerine sahip oldukları 

saptanmıştır. Karşılaştırma için H2’nin bağ enerjisi 103 kkal/mol’dür. 

 Enerji düzey diyagramındaki küçük bir ayar, bu orbital gösteriminin HHe+ gibi 

hetero-nükleer diatomik türlere de uygulanmasına izin verir. Şekil 1.14B’de bu orbital 

enerji düzeylerindeki hafif değişim diyagram üzerinde gösterilmiştir. Simetrik bir 

diyagram olmak yerine, bu diyagram, He üzerindeki artan çekirdek yükünden dolayı, He 

1s düzeyinin H 1s düzeyinden daha düşük olduğunu göstermektedir. HHe+ iyonu için 

hesaplamalar bağ enerjisinin 43 kkal/mol olduğunu belirtmektedir.
60

 

 İkinci sıra elementleri; karbon, oksijen ve azot 2s orbitallerinin yanısıra p atomik 

orbitallerini de içerir. Bu elementleri içeren heteronükleer diatomik bir moleküle örnek 

karbon monoksittir, CO. Karbon monoksit molekülü 14 elektrona sahiptir ve her atom için 

orbitaller: 1s, 2s, 2px, 2py, 2pz şeklindedir. Çoğu kimyasal işlemlerde karbon 1s ve oksijen 

1s elektronları göz ardı edilir. Bu şekilde bir sadeleştirme, 1s ve 2s düzeyleri arasındaki 

enerji farkının büyük olması nedeniyle geçerlidir ve ayrıca 1s düzeylerinin değerlik 

elektronları üzerindeki etkisi zaten çok küçüktür. Şekil 1.15’te gösterildiği gibi, 10 değerlik 

elektronu, dördü karbondan, dördü de oksijenden gelen AO’leri birleştirmek suretiyle 

oluşan sekiz MO arasında dağıtılmıştır.  

 Şekil 1.16 nitel olarak, MO’leri oluşturan AO ler arasındaki etkileşimleri 

göstermektedir. AO’lerin her bir çifti bağ ve antibağ birleşimlerini ortaya çıkarır. 2s 

orbitalleri  ve * orbitallerini verir. 2px ve 2py birleşimleri π özellikli MO lerdendir. 2pz 

birleşimi ’ olarak etiketlenmiş -tipi orbital ve de buna karşılık olan antibağ orbitalini 

verir. Düşük enerji düzeyli beş orbitalin her biri çifter çifter doldurulmuştur ve bu da tam 

olarak moleküldeki 10 tane değerlik kabuğu elektronlarının sayısına denk gelir. Bu beş 

dolu orbitalin biri antibağ orbitalidir ve bu nedenle bağ elektronlarının net sayısı altıdır ve 

bu da karbon monoksit için Lewis yapısında bulunan üçlü bağ ile uyum gösterir.  

 

                                                 
60. H. H. Michels, J. Chem. Phys. 44:3834 (1966). 
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*

2s

2s



*

x ve y* *

2px, 2py, 2pz

2px, 2py, 2pz

Karbonmonoksit
moleküler orbitalleri

Oksijen atomik
orbitalleri

Karbon atomik
orbitalleri

x ve y

'

 

Şekil 1.15. Karbonmonoksit molekülündeki enerji düzeyleri 

(alıntı: H. B. Gray ve G. P. Haight, Basic Principles of 

Chemistry, W. A. Benjamin, New York, 1967, p. 289.) 

Moleküler orbitallerin şekilleri Şekil 1.17’de çizildiği gibi de gösterilebilir. Burada 

MO’lerdeki işaret değişim noktaları düz çizgiden kesikli çizgiye değiştirmek suretiyle 

belirtilmiş ve lopların boyutları da orbitalin dağılımını orantılayacak şekilde gösterilmiştir. 

Bu resimlere bakıldığında oksijen atomunun daha büyük bir elektronegatifliğe sahip 

olduğundan, bağ orbitalinin oksijen atomuna doğru şekil değiştirdiği izlenimi edinilir. 

 

 

Şekil 1.16. Karbon monoksitin moleküler orbitallerini oluşturan karbon ve oksijenin 

atomik orbitallerinin etkileşimi. 
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Şekil 1.17. Karbonmonoksitin moleküler orbitallerinin gösterimi. Enerjiler 

atomik birim cinsindendir (1 a.u. 27.21 eV). (alıntı: W. L. Jorgensen ve L. 

Salem, The Organic Chemist’s Book of Orbitals, Academic Press, New 

York, 1973. İzin alınarak çoğaltıldı.) 



 
40 

 
BÖLÜM 1 

KİMYASAL 
BAĞ VE 

YAPI 

 

 

Rezonans teorisinin uygulanması için yol gösterici bazı kurallar koyabilmemizin yanısıra, 

nitel yaklaşımlarla türetilmiş bir MO enerji düzey diyagramının doğruluğunu test etmek 

için bazı koşullar belirtmek de olanaklıdır. 

a. MO’lerin toplam sayısı kendilerini oluşturan AO lerin sayısına eşit olmalıdır. 

b. MO’lerin simetrisi molekülün simetrisine uymalıdır. Yani, eğer bir molekül bir 

simetri düzlemine sahipse tüm MO’ler, o simetri düzlemine göre ya simetrik 

(değişmemiş) veya antisimetrik (işareti dışında değişmemiş) olmalıdır. 

c. Birbirine dik olan AO’ler birbiriyle etkileşmez. Bu nedenle, birbirinden farklı iki 

karbonun 2p orbitalleri aynı MO’le katkıda bulunamazlar. 

d. Aynı AO’lerin enerjileri (s veya p) daha yüksek elektronegatifliğe sahip olan 

elementler için daha düşüktür. 

e. Bir moleküldeki MO’lerin bağıl enerjisi orbitaldeki işaret değişim noktası 

sayısının artmasıyla artar. 

Bu kuralları uygulayarak ve molekülde var olan simetri unsurlarını göz önünde tutarak, 

daha karmaşık moleküller için MO diyagramları kurmak mümkündür. İleriki 

paragraflarda, metan ve etilenin MO diyagramları bu tür faktörler gözönünde 

bulundurularak oluşturulmuştur.  

 Şekil 1.18, karşılaştırma için bir temel sağlamak amacıyla, metan molekülü üzerinde 

yapılan bir ab initio hesaplamasının sonuçlarını vermektedir
.61

 Bu hesaplama karbonun 1s, 

2s ve üç 2p orbitalleri ve dört hidrojen atomunun 1s orbitallerini bir temel set olarak 

kullanmaktadır. En düşük MO esas olarak 1s özelliğindedir. sp3 melezleşmiş karbon 

orbitallerinden türetilmiş elektronları bir bölgeye yığılmış bağları içeren bir şeklin aksine, 

metanın bu ve diğer MO hesaplamalarının önemli bir özelliği de dört eşdeğer orbitalin 

bulunmamasıdır. Metanın MO şeklinin bu özelliğinin anlaşılmasını MO’lerinin kökeninin 

nitel analizi ile sağlayabiliriz. Biz orbitallerin karbonun 2s, 2px, 2py ve 2pz orbitallerinden 

türetildiğini gözönünde bulundurup 1s orbitalini göz ardı edeceğiz. Tetrahedral metan 

molekülü için en elverişli anlatım şekli, her bir karşılıklı köşeye yerleşmiş hidrojen 

atomları ile gösterilen bir küp şeklidir ve Şekil 1.19’da da gösterildiği gibi, karbon atomu 

kübün merkezinde yer alır. Molekülün bu düzeni, metanın, her bir x, y ve z eksenleri 

boyunca uzanmak üzere üç tane iki-katlı simetri eksenine sahip olduğunu ortaya koyar. Bu 

moleküler simetriden dolayı, metanın uygun MO’leri, bu eksenlere uygun simetriye sahip 

olmalıdır. İki olasılık vardır: ya orbital eksen etrafında 180° dönerek değişmeden kalabilir 

(simetrik) veya simetri operasyonu ile tamamen aynı şekle fakat zıt işarete sahip bir orbitale 

dönüştürülebilir (antisimetrik). 

1s -11.2714

-0.9320

-0.5418

0.6441
0.6887

 

Şekil 1.18. Metan için moleküler orbital enerji 

diyagramı. Enerjiler atomik birim cinsindendir.  

                                                 

61.  W. E. Palk ve W. N. Lipscomb, J. Am. Chem. Soc. 88:2384 (1966). 
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C C CCx

y
z

2s 2px
2py 2pz

 

Şekil 1.19. Kübik gösterim ile metan karbonunun atomik orbitallerinin gösterimi 

Karbon 2s orbitali her eksene göre de simetriktir, fakat üç 2p orbitallerinin her biri iki 

eksene göre antisimetrik ve birine göre de simetriktir. Şekil 1.20’de bu simetri şartlarına 

uyan birleşimlerin oluşturduğu MO’ler gösterilmektedir.  

 Karbonun 2s orbitalinin dört tane 1s hidrojen orbitali ile bağ birleşimi tüm molekülü 

kapsayan bir MO e yol açar ve bu bağlanmanın işaret değişim noktaları yoktur. Karbonun 

2p orbitalinden türeyen MO’lerin her birinin karbon üzerinde bir işaret değişim noktası 

vardır. Üç birleşim de birbirine denktir fakat enerjileri herhangi bir işaret değişim noktasına 

sahip olmayan bir MO’den daha yüksektir. Dört antibağ orbitali benzer birleşimlerden 

oluşur, fakat karbon ve hidrojen orbitalleri örtüşme bölgesinde zıt işaretlere sahiptirler. 

Böylece, bu tür yaklaşımlarla oluşturulan MO diyagramı, hiç işaret değişim noktasına 

sahip olmayan bir bağ ve bir işaret değişim noktasına sahip üç dejenere (aynı enerjiye 

sahip) MO’i göstermektedir. Diyagram Şekil 1.21’de verilmiştir. 1s orbitalinin kapsanması 

dışında, bu nitel resmin Şekil 1.18’deki hesaplanarak bulunmuş orbital diyagramı ile 

uyuştuğuna dikkat ediniz.  

 

 

Şekil 1.20. Atomik orbital birleşimleri, metan için bağlanma moleküler orbitallerini 

oluşturmuştur.  

Birbirine eşit
üç orbital (bir nod)

tekli orbital (nod yok)

 
Şekil 1.21. Metan için nitel moleküler orbital diyagramı 
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 Nitel bir yaklaşım orbitallere enerji değerleri veremez. Bununla birlikte birçok 

durumda enerjilerin sırasını saptamak mümkündür. Bağıl enerji ve işaret değişim noktası 

sayısı arasındaki ilişkiden az önce bahsedildi. Genelde, bu gerekçe nedeniyle, σ-tipi 

orbitaller π-tipi orbitallerden daha düşük enerjiye sahiptirler. Bunun aksine, antibağ σ* 

orbitalleri, π* orbitallerine göre daha fazla enerjiye sahiptir. Daha elektronegatif 

atomlardan türeyen orbitaller daha az elektronegatif atomlardan türeyen orbitallerden daha 

düşük enerjiye sahiptirler. 

 Etilenin MO’lerini kurma işlemi karbon monoksit için kullanılana benzerdir, fakat 

hidrojenden gelen ek AO’lerden dolayı AO’lerin toplam sayısı 8 yerine 12’dir. Önce 

etilenin simetrisini tanımlamalıyız. Etilen deneysel sonuçlardan da bilindiği üzere 

düzlemsel bir moleküldür.  

 

C C

H

H H

H

C C

H

H H

H

x

y

z

 
 

Bu geometri üç önemli simetri öğesine sahiptir; tüm atomları içine alan moleküler düzlem 

ile bu moleküler düzleme ve birbirlerine dik olan ve molekülü iki eşit parçaya bölen iki 

düzlemdir. Bu simetri düzlemlerine göre tüm MO’ler ya simetrik ya da antisimetrik olmak 

zorundadırlar. Yukarıdaki diyagramda belirtilen eksenlerdeki gibi karbonun 2pz lerinden 

oluşan orbitaller moleküler düzlemde bir işaret değişimine sahiptirler. Bunlar bildiğimiz π 

ve π* orbitalleridir. 

 

C 2pz C 2pz



*

 
π orbitali x–z ve y–z düzlemleri ile simetriktir ve moleküler düzlem x–y ile antisimetriktir. 

Diğer yandan, π* orbitali y–z düzlemi ile antisimetriktir.  

 Geriye kalan AO ler dört H 1s, iki C 2s ve dört C 2p orbitalleridir. Bunların hepsi 

moleküler düzlemde yer alır. Sadece C 2s ve H 1s orbitallerinin iki birleşimi moleküler 

simetri şartlarına uyar. Bunlardan biri, σ, yani tüm atomlar arasındaki bağ, buna karşın σ* 

en yakın komşu atomlar arasındaki antibağdır. Etilen molekülünün simetrisine karşılık 

gelen herhangi başka bir birleşim yoktur. 

 

 *  
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 Şimdi de 2py orbitalinin dört hidrojen 1s orbitali ile etkileşimlerini inceleyelim. 

Moleküler simetriye uyan dört tane olasılık vardır: 

 

A B C D  
 Orbital A en yakın komşu atomlar arasındaki tam bağdır, buna karşın B, iki karbonun 

antibağı ile CH2 birimlerindeki bağdır. C diye gösterilen orbital hidrojenlerin antibağ C-C 

un bağ özelliğinde olmasıdır. Son olarak D orbitali en yakın tüm komşu atomların antibağ 

oluşturması durumudur. Benzer şekilde, 2px orbitalleri söz konusu olduğunda, dört olası 

birleşim ortaya çıkar. 2px orbitallerinin örtüşme biçimi 2py durumundakinden farklıdır, 

yani bu iki setteki MO’lerin farklı enerjilere sahip olmaları gerektiğine dikkat ediniz. 

 

E F G H  
 Etilen için nitel bir MO diyagramı kurmadaki son problem orbitallerin bağıl olarak 

sıralanmasıdır. Bunun için bazı kullanışlı ana hatlar vardır: Birincisi, normalde π-tipi 

etkileşimler σ-tipi etkileşimlerden daha zayıf olduğu için σ ve σ* arasındaki ayrımın π ve 

π* arasındaki ayrımdan daha büyük olmasını bekleriz. ABCD ve EFGH setleri içindeki 

orbitaller şu sıra ile yerleştirilebilir: A < B < C < D ve E < F < G < H, ve bu da C–H bağ 

etkileşimlerinin, bağıl olarak daha zayıf olan p–p örtüşmesinden oluşan, C–C antibağ 

etkileşimlerinden daha üstün olmasından kaynaklanır. EFGH setinin ABCD setine bağlı 

olarak yerleştirilmesi nitel olarak belirgin değildir. Şekil 1.22’de hesaplama sonuçları 

verilmiştir.
62

 Orbitallerin resimsel gösterimi Şekil 1.23’de verilmektedir.  

 Etilenin MO diyagramını kurarken gözönünde bulundurulan nitel etkenler her bir 

AO’in her bir MO’e ne kadar katkıda bulunduğunu ortaya koyamaz.  

D  0.89 

σ*  0.84 

H  0.63 

G  0.62 

C  0.59 

π*  0.24 

π   0.37 

B   0.51 

F   0.56 

A   0.64 

E   0.78 

σ       1.0 

Şekil 1.22. Etilen moleküler orbital enerji düzeyleri. Enerjiler 

atomik birim cinsinden verilmiştir. 

                                                 
62. W. L. Jorgensen ve L. Salem, The Organic Chemist’s Book of Orbitals, Academic Press, New York, 1973. 
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Bu bilgi MO hesaplama ile bulunan katsayılardan elde edilmiştir. Bu katsayılar 

olmaksızın bu MO’lerin şekillerini çok doğru bir şekilde belirleyemeyiz. Bununla 

birlikte, nitel yaklaşımlar orbitallerin simetrisi hakkında sonuçlar çıkarmamıza 

yardımcı olur. Bölüm 11’de de görüleceği gibi, sadece MO’lerin simetrisini bilmek 

bile birçok kimyasal reaksiyon hakkında çok faydalı bilgiler sağlar. 

 

 

 

Şekil 1.23. Etilenin moleküler orbitallerinin görünümü. (alıntının 

yapıldığı yer: W. L. Jorgensen ve L. Salem, The Organic Chemist's 

Book of Orbitals, Academic Press, New York, 1973. İzin alınarak 

buraya konuldu.) 
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Şekil 1.23. (önceki sayfadan devam) 
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1.6. Moleküler Orbital Teorinin Reaktifliğe Uygulanması 

 

 Daha önce bahsedilen genel ilkeler ve simetri kısıtlamalarının ışığı altında MO 

diyagramlarının yapılandırılması moleküler yapı hakkında bizi önemli bilgilere 

ulaştırabilir. Şimdi bizim bu yapısal kavramların reaktiflik ile nasıl bir ilgisi olduğunu 

düşünmemiz lazım. Değerlik bağ terminolojisinde, yapı, sübstitüent etkileri anlamında 

reaktiflik ile ilgilidir. Elektron dağılımında polar ve rezonans etkilerinin önemi ile 

reaktanların, geçiş hallerinin ve ara ürünlerin kararlılıkları üzerinde duruldu. MO teoride, 

reaktiflik, reaktanlar ürünlere dönüşürken buna dahil olan orbitallerin bağıl enerjileri ve 

şekilleriyle ilgilidir. Bağıl olarak kararlı geçiş halleri ve kararlı ara ürünler üzerinden 

oluşan reaksiyonlar daha çok yeğlenirler ve daha az kararlı geçiş halleri ve ara ürünleri 

yoluyla oluşan reaksiyonlara göre daha hızlıdırlar. MO’lerin simetrisi, MO teoriye 

dayanan, reaktiflik konusundaki birçok analizin oldukça önemli bir özelliğidir. Orbitallerin 

şekilleri de reaksiyon süreçlerinin enerjisini etkiler. Orbitallerin şekilleri atomik 

katsayılarla ifade edilirler. En kuvvetli etkileşimler (örtüşen orbitaller aynı işarete sahip 

olduklarındaki bağlanma) iki reaksiyon merkezindeki, bağ oluşumuna giden atomlar 

üzerindeki orbitallerin katsayıları yüksek olduğunda oluşur. 

 MO terimleriyle reaktifliğin nitel bir ifadesi reaksiyona giren sistemlerin MO’lerinin 

basit bir şekilde anlaşılmasıyla başlamalıdır. Bu konuda, Hückel MO teorisini ve etilenin 

MO’lerinin AO’lerden oluşması konusunu işlerken konjüge doymamış sistemlerin ve 

etilenin MO’leri hakkında bir aşinalık oluşturduk. Bu fikirleri yeni sistemlere uygulamak 

için, yapıdaki bir değişimin MO’leri nasıl etkileyeceğini anlamamız gerekir. Bu problem 

için yaklaşımlardan biri (perturbasyon) bozulum moleküler orbital teorisi ya da kısaca 

PMO diye adlandırılır.
63

 Bu yaklaşımda, analiz edilen bir sistem, MO modeli bilinen başka 

bir sistem ile karşılaştırılır ve bu yeni sistemin MO özellikleri, yapıdaki değişimin MO 

özelliklerini nasıl etkilediği analiz edilerek, ortaya çıkartılır. Nitel anlamda ele alınabilecek 

değişim türleri, elektronegatiflikte değişimle sonuçlanan diğer element atomlarının 

sübstitüsyonu ve doğrudan orbital örtüşmesinin şeklini değiştirebilecek, bağlanabilirlikteki 

değişimdir. PMO teorisinin temel tezi, MO enerjilerinde oluşan değişimlerin bağıl olarak 

küçük olduğu ve özgün MO sistemi üzerinde ayarlamalar olarak kabul edilebileceği 

şeklindedir.  

 MO’in nitel uygulamasındaki bir diğer konu da reaksiyona giren moleküllerdeki 

orbitallerin etkileşimlerinin incelenmesidir. Moleküllerin biri diğerine yaklaşırken ve 

reaksiyon olurken, orbitallerin ortak bir düzensizliği söz konusudur. Bu işlem reaksiyon 

bitene kadar ve yeni ürün (veya çoklu basamaklı reaksiyonlarda ara ürün) oluşana kadar 

devam eder. PMO teorisi öncü orbital kontrolü kavramını kapsar. Bu kavram, en önemli 

etkileşimlerin, özel bir çift orbital arasında olacağını öne sürer.
64

 Bu orbitaller 

reaktanlardan birinin en yüksek dolu orbitali (HOMO, “highest occupied molecular 

orbital” en yüksek dolu moleküler orbital) ve öteki reaktanın en düşük boş orbitalidir 

(LUMO “lowest unoccupied molecular orbital” en düşük boş moleküler orbital). Bu iki 

orbital üzerinde yoğunlaşılmasının nedeni etkileşen orbitallerin enerjileri birbirine en 

yakın orbitaller olmasıdır. PMO teorisinin temel varsayımı enerjileri birbirine yakın olan 

orbitallerin arasındaki etkileşimin en kuvvetli olduğudur. Öncü orbital teorisi bu kuvvetli 

başlangıç etkileşimlerinin reaksiyonun başlangıcından sonuna kadar olan gidişatını

                                                 
63. C. A. Coulson ve H. C. Longuet-Higgins, Proc. R. Soc. London, Ser. A 192:16 (1947); L. Salem, J. Am. Chem. 

Soc. 90:543 (1968); M. J. S. Dewar ve R. C. Dougherty, The PMO Theory of Organic Chemistry, Plenum 
Press, New York, 1975; G. Klopman, Chemical Reactivity and Reaction Paths, Wiley-Interscience, New 

York, 1974, Chapter 4. 

64. K. Fukui, Acc. Chem. Res. 4:57 (1971); I. Fleming, Frontier Orbital and Organic Chemical Reactions, John 
Wiley & Sons, New York, 1976; L. Salem, Electrons in Chemical Reactions, John Wiley & Sons, New York, 

1982, Chapter 6. 
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yönlendireceğini öngörür. MO teorinin bir başka genel özelliği de bağ oluşturabilmek için 

sadece simetrisi birbiriyle uyumlu MO’lerin birbiriyle etkileşebileceğidir. Bu nedenle, 

olası bir reaksiyon yönteminin analizi dikkati birbiriyle etkileşim halinde olan orbitallerin 

bağıl enerjisine ve simetrisine çekecektir.  

 Bu fikirler bazı çok basit durumları ele alarak burada gösterilebilir. Örneğin, etilenin 

ve formaldehitin çift bağlarının birbirinden çok farklı kimyasal reaktiflikleri olduğu 

gerçeğini gözönünde bulunduralım. Formaldehit nükleofillerle hemen reaksiyon verir, 

oysaki etilen vermez. Etilendeki π bağı, formaldehitin C=O π bağına göre elektrofillere 

karşı daha reaktiftir. Biz etilenin MO’lerini Şekil 1.22’de ve Şekil 1.23’te açıklamıştık. 

Peki, formaldehitin π bağları nasıl oluyor da farklılık gösteriyor? Öncelikle, etilendeki CH2 

grubunun yerine gelen daha yüksek atom numaralı oksijen atomu fazladan iki elektron 

getirir, yani formaldehitin oksijeni iki tane bağ yapmamış elektron çiftine sahiptir. Bununla 

beraber asıl önemli farklılık öncü orbitallerledir: π (HOMO) ve π* (LUMO). Bunlar Şekil 

1.24’de gösterilmiştir. Bu iki molekül arasındaki önemli bir farklılık formaldehitteki π ve 

π* orbitallerinin daha düşük olan enerjisidir. Bunlar etilen ile denk gelen orbitallere oranla 

daha düşük enerjilidir çünkü oksijenin kısmen daha düşük düzeyli (daha elektronegatif) 

2pz orbitalinden türemişlerdir. Daha düşük enerjiye sahip olduğu için π* orbitali, saldıran 

herhangi bir nükleofilin HOMO’sundan, etilenin LUMO’suna oranla daha kolay elektron 

kabul edicidir. Diğer taraftan, elektrofillere karşı etilenin neden formaldehite oranla daha 

reaktif olduğunu da görebiliriz. Elektrofilik bir saldırıda, yaklaşan bir elektrofile elektron 

verici olarak işlev gören HOMO’dur. Bu durumda, etilenin HOMO’sunun formaldehitin 

HOMO’sundan daha yüksek bir enerji düzeyinde olması, elektronların yaklaşan bir 

elektrofil tarafından daha kolay bir şekilde çekileceği anlamına gelir. Birbirine eşit 

olmayan oksijen ve karbonun elektronegatiflikleri de π-MO’lerinin bükülmesine neden 

olur. Oysaki etilende π-MO’i simetrik bir dağılıma sahiptir ve formaldehit π-MO’i 

oksijende daha yüksek atomik katsayıya sahiptir. Bu karbon atomunun civarında net bir 

pozitif yüke neden olur ve bu da nükleofilik bir reaktanın yaklaşması için çok uygun bir 

durumdur.  

 Bozulum derecesinin, orbitallerin örtüşme derecesinin bir fonksiyonu olması PMO 

teorisinin bir ilkesidir. Bu nedenle, MO teorinin nitel uygulamasında, orbitallerin 

şekillerini (kendi atomik katsayıları ile nicel olarak gösterildiği gibi) ve reaksiyona giren 

moleküllerin geometrisinin elverdiği oranda bu orbitallerin birbirine yakınlıklarını 

gözönünde bulundurmak önemlidir. İkincisi, orbitaller arasındaki etkileşimin kuvveti 

kendi bağıl enerjilerine bağlıdır. Orbitallerin enerjileri birbirine ne kadar yakınsa birbiriye 

ortaklaşa etkileşimleri o denli büyük olur. Bu ilke, eğer bağıl orbital enerjilerinin güvenilir 

tahminleri ile birlikte kullanılırsa, birçok olası etkileşimlerin bağıl önemini öngörmede 

değerli olabilir. 

  

LUMO*

H2C CH2

 HOMO

LUMO *

HOMO

H2C O

 
Şekil 1.24. Etilen ve formaldehitte π ve π*’in bağıl enerjileri. 
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 Şimdi, etilenin ve formaldehitin nükleofilik ve elektrofilik yapılara karşı 

reaktifliklerinin karşılaştırılmasına geri dönerek, bu fikirleri gösterelim. Hem nükleofil ve 

hem de elektrofilin yaklaşması ile oluşan bozulumlar Şekil 1.25’teki çizimde verilmiştir. 

E+ elektrofilik yapısının düşük düzeyli boş bir orbitale sahip olması gerekir. En kuvvetli 

etkileşim etilenin π orbitali ile olacaktır ve bu da kompleks üzerinde bir kararlılaştırma 

etkisine yol açar, çünkü elektronlar kararlılaştırılmış bir orbitalde bulunurlar. Aynı 

elektrofilik yapı formaldehitin π orbitalinin daha uzağında kalacaktır, çünkü formaldehit 

orbitalleri daha düşük enerji düzeyine kaymıştır. Bunun bir sonucu olarak, formaldehitin 

HOMO’su ile ortak etkileşim etilendekine oranla daha zayıf olacaktır. Sonuç olarak; böyle 

bir elektrofil, etilene bağ mesafesinde yaklaştığında, formaldehite yaklaşmasındakine 

oranla daha büyük miktarda kararlılaştırıcı bir çekime uğrayacaktır. Nu-’e gelince; 

formaldehitin π* ile kuvvetli bir bağ etkileşimi mümkündür (Şekil 1.25D). Etilendeki 

HOMO ile daha kuvvetli etkileşimler olabilir ama bu kararlılığı bozucu bir etkileşimdir 

çünkü her iki orbital de doludur ve aşağı inen orbitalle yukarı çıkan orbital birbirlerini iptal 

ederler. Böylece biz, HOMO’su yüksek düzeyde uzanan bir nükleofilin, etilenden ziyade 

formaldehit ile daha yeğlenen bir şekilde etkileşeceği sonucuna varıyoruz. 

 MO teori kavramı sübstitüent etkisini açıklamak için biraz farklı bir şekilde kullanılır. 

Örneğin; etilenin MO düzeylerinde bir π-verici sübstitüent ve bir de π-alıcı sübstitüentin 

etkisini ve sübstitüe olmuş etilenlerin reaktifliğini gözönünde bulunduralım. π-Verici 

sübstitüente örnek olarak amino grubunu alabiliriz. Azot atomu ek olarak 2pz orbitali ve π 

sistemine de iki elektron sağlar. Aminoetilenin π orbitalleri allil anyonunkine çok benzer 

fakat bu durumda sistem artık simetrik olmadığı için bazı bozulmalar vardır. En yüksek 

yük yoğunluğu terminal atomlar, yani azot atomu ve β karbonu üzerindedir, çünkü HOMO 

merkez karbonda bir işaret değişim noktasına sahiptir. Ayrıca HOMO, etilendeki 

HOMO’ya göre önemli ölçüde yüksek enerjilidir. Aminoetilendeki HOMO allil 

anyonundaki ψ2’ye benzer. Azot atomunun daha büyük elektronegatifliği yüzünden, 

enerjisi allil ψ2 kadar yüksek değildir, fakat etilenin HOMO’sundan oldukça yüksektir. Bu 

yüzden yüksek düzeyli HOMO su ile biz Aminoetilenin elektrofillere karşı etilenden daha 

reaktif olmasını bekleriz. Bunun yanısıra HOMO, terminal atomlarda en yüksek katsayılara 

sahiptir ve bu yüzden de biz bir elektrofilin α karbonuna değil, β karbona veya azota bağlı 

olmasını bekleriz. Diğer taraftan, LUMO şimdi allil anyonunun daha yüksek enerjili 

ψ3’üne  

 
*



E+

*

 Nu

(A) (B)

Etilen öncü orbitallerinin E+ ve Nu- ile etkileşimi

*



Nu*

E+



(C) (D)

Formaldehit öncü orbitallerinin E+ ve Nu- ile etkileşimi  

Şekil 1.25. Etilen ve formaldehitin elektrofil (E+) ve 

nükleofil (Nu– ) ile etkileşimlerinin PMO tanımı 
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denk gelecektir ve bu yüzden biz Aminoetilenin nükleofillere karşı etilenden çok daha az 

reaktif olmasını bekleriz. 

 
LUMO *

HOMO

LUMO

HOMO

LUMO

HOMO







H2C CH2 H2C C
H

NH2
H2C C

H
CH2

-verici bir sübstitüent ile etilen için  MO enerji seviyeleri  
 -Alıcı gruba bir örnek akroleindeki gibi formil grubudur. 

CH2=CHCH=O 

Bu durumda, -MO’ler bütadieninkilere benzerdir. Bununla birlikte, akrolein orbitalleri 

bütadien orbitallerine oranla, daha elektronegatif olan oksijen atomundan dolayı, biraz 

daha düşük enerjilidir. Ayrıca bu etken, karbona oranla oksijendeki elektron yoğunluğunu 

da arttırır.  

LUMO *

HOMO

LUMO

HOMO

LUMO

HOMO







-Alıcı bir sübstitüent ile etilen için  MO enerji seviyeleri



H2C CH2
H2C C

H
C
H

O H2C C
H

C
H

CH2

 

Nükleofillerle olan reaksiyonlarda öncü orbital LUMO -karbon atomunda daha büyük bir 

katsayıya sahiptir, oysa ki dolu iki orbital oksijen üzerinde daha büyük katsayıya sahip 

olacak biçimde değişmiştir. Sonuç olarak toplam etki LUMO’nun bağıl olarak düşük enerji 

düzeyli ve -karbon atomu üzerinde yüksek bir katsayıya sahip olduğudur. Bu yüzden öncü 

orbital teorisi nükleofillerin -karbon atomu ile reaksiyon vermeyi yeğleyeceklerini 

öngörür.  

 6-31G** düzeyindeki MO hesaplamaları hem akrolein ve hem de aminoetilen 

üzerinde yapılmıştır. Ortaya çıkan MO’ler, yük dağılımlarını hesaplamada kullanılmıştır. 

Şekil 1.26 bütadien, akrolien ve aminoetilen için hesaplanmış π-elektron yoğunluklarını 

vermektedir.
65

 Hidrojenin ve σ orbitallerinin içerilmesi, gösterildiği gibi, toplam yükleri 

vermektedir. Bu yük dağılımları π polarlaşmasının karşıtı olan σ polarlaşmasından 

kaynaklanır.  

 Dikkat ederseniz, MO şekilleri, rezonans yapılarca tanımlandığı gibi, sübstitüent 

etkinin benzer nitelikteki şekilleri vermektedir. Amino grubu, rezonans tarafından,  

karbonunda elektron yoğunluğunun artmasına neden olan elektron verici bir grup olarak 

tanımlanır, buna karşın formil grubu,  karbonu üzerindeki elektron yoğunluğunun 

azalmasına neden olan elektron çekici bir gruptur.  

CH2 CH NH2 CH2 CH NH2
CH2 CH CH O CH2 CH CH O

 

                                                 
65 K. B. Wiberg, R. E. Rosenberg ve P. R. Rablen, J. Am. Chem. Soc. 113:2890 (1991). 
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0.604

0.342

0.342

0.604



O

0.026

0.797

0.830

0.270

N

0.463
0.176

1.314

0.353

0.608

0.608

0.353



O

0.434

0.165

0.056

1.324

N

0.412

0.903

0.588

Toplam  0.957  0.950  0.950  0.957      0.460  0.962  0.886  1.594      0.875  1.079  1.902

H

H

H

H

H

H

-0.007

+0.009

O

H

H

H

H

+0.210

+0.047

+1.251

-1.321
N

H

H

H

H

H

+0.492

-0.555

+0.064

Toplam  ve  yükleri  

Şekil 1.26. Bütadien, akrolein ve aminoetilende yük 

dağılımları. Bu veri: K. B. Wiberg, R. E. Rothenberg ve P. 

R. Rablen, J. Am. Chem. Soc. 113:2890 (1991)’den 

alınmıştır. 

Bu iki sübstitüe olmuş etilenin kimyasal reaktifliği hem MO ve hem de rezonans tanımları 

ile kapsanan fikirler ile uyum içerisindedir. Enaminler gibi, amino-sübstitüe alkenler, 

elektrofilik türlere karşı oldukça reaktiftirler ve  karbon saldırı merkezidir. Örneğin; 

enaminler  karbondan protonlanırlar. Akrolein tahmin de edilebileceği gibi elektrofilik 

bir alkendir ve nükleofil  karbona saldırır. 

 Hem MO teori ve hem de deneysel ölçümler, çift bağ ile ona bitişik sübstitüentler 

arasındaki konjügasyonun enerjisel etkilerini değerlendirmek için bir temel oluşturur. 

Tablo 1.16 bazı temsili değerler vermektedir. E teorik değerleri izodezmik reaksiyonlar 

içindir 

 

CH2 CH X + CH4 CH3 X + CH2 CH2  
ve ab initio 4-31G teorisi düzeyinde hesaplanır. Bu değerler gaz fazı için hesaplanmıştır. 

H değerleri, bileşiklerin deneysel olarak bulunmuş Hf’ine dayanır. Hem elektron çekici 

ve hem de elektron kabul edici sübstitüentlerin konjüge sisteme net bir kararlılık sağladığı 

sonucuna dikkat ediniz. Bu kararlılık, her bir durumda, en düşük düzeyli MO’lerin 

enerjilerinin azalmasından kaynaklanır.  

Tablo 1.16. Etilenin Sübstitüentler ile Konjügasyonu Sonucunda Ortaya Çıkan 

Kararlılıka 

Sübstitüent 
E 

(kkal/mol) 

H 

(kkal/mol) 
Sübstitüent 

E 

(kkal/mol) 

H 

(kkal/mol) 

H       0      0 NH2 13.3     13.3 

F 6.4  6.7 (3.4) CN 3.3       4.8 

CH3 4.3     5.4 COCH3 4.0    10.5 (3.8) 

OCH3 10.9 12.3 (4.9) CO2CH3 8.0    11.9 (3.4) 

a. Kaynak: A. Greenberg ve T. A. Stevenson, J. Am. Chem. Soc. 107:3488 (1985). Parantez içindeki değerler:  

J. Hine ve M. J. Skoglund, J. Org. Chem. 47:4766 (1982) ve deneysel denge ölçüm değerlerine dayanır. Bu 

ölçümler çözelti içinde alınmıştır ve iki farklı değer arasındaki fark çözücü etkisini yansıtır. 
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HOMO üzerindeki etki elektron çekici sübstitüentler için farklı, elektron verici 

sübstitüentler için farklıdır. Elektron verici sübstitüentler için etilendeki HOMO’ya göre 

HOMO’nun enerjisi artmıştır. Elektron kabul edici sübstitüentler için etilendeki HOMO’ya 

göre HOMO’nun enerjisi azalmıştır. 

 Öncü orbital teori, orbital simetrisinin reaktiflik üzerinde sahip olduğu etkinin analizi 

için temel bir iskelet sağlar. MO teorinin temel ilkelerinden biri, iki orbitalin simetrisinin 

birbirleri arasındaki kuvvetli etkileşime izin verecek şekilde uyumlu olmasıdır. Bu simetri 

gereksinimi öncü orbital teorisi bağlamında kullanıldığında reaktifliği tahmin etmede çok 

güçlü bir araç olabilir. Bir örnek olarak bir allil katyonunu ve bir etilen molekülü 

yaklaşımını inceleyelim ve aşağıdaki reaksiyonun oluşup ulaşmayacağı olasılığını soralım: 

 

HC
H2C CH2

H

H2C CH2

?

 
Etilen ile herhangi bir etkileşmenin söz konusu olması için, pozitif yüklü allil katyonunun 

elektron kabul edici olması gereklidir. O yüzden, bu reaksiyonu öncü orbital teori 

anlamında düşünebilmek için sormamız gereken soru şudur: “etilenin HOMO’su ve allil 

katyonun LUMO’su reaktanlar birbirlerine yaklaştıklarında, yeğlenir bir etkileşim midir?” 

Söz konusu olan orbitaller Şekil 1.27’de gösteriliyor. Eğer simetrik bir yaklaşımı analiz 

edersek ki bu iki yeni bağın aynı anda (tek kademeli) oluşması için gereklidir, o zaman bu 

iki orbitalin simetrisinin birbirine uygun olmadığını görürüz. Bir uçta gelişen herhangi bir 

bağlanma etkileşimi diğer uçtaki bir antibağlanma ile iptal edilecektir. Bu analizden 

çıkarılan sonuç bu söz konusu reaksiyonun yeğlenen bir reaksiyon olmadığıdır. Bu 

problemi daha ayrıntılı bir şekilde analiz edebilmemiz için öteki yaklaşım şekillerini de 

gözönünde bulundurmamız gerekli olabilirdi ama gerçek şu ki; bu analiz, etilen ile allil 

katyonu arasında siklopentili oluşturmak için aynı anda oluşan bağ oluşumunun (eş 

zamanlı= “concerted”) mümkün olmadığını gösteriyor.  

 

bağ etkileşimi anti-bağ etkileşimi

HOMO

LUMO

 
 

 

 

Şekil 1.27. Etilen ve allil katyonu için MO ler. 
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 Şimdi, bu kez allil katyonu ile bütadien arasında olan başka bir reaksiyona bakalım. 

Aynı şekilde, varsayımımız öncü π orbitallerinin bu reaksiyonun gidişatını yönlendirdiği 

şeklinde olsun. Bir de bu kez simetri konusunda biraz daha resmi olalım. Bunu, reaksiyon 

yürürken simetri öğelerinin korunacağını gözönünde bulundurarak yapabiliriz. Eğer 

reaksiyon tek bir basamakta oluyorsa, geometrinin, yeni bağların oluştuğu karbonlar 

üzerindeki orbitallerin aynı anda örtüşmesine izin vermesi gereklidir. Bu tip eşzamanlı bir 

örtüşme işlemine izin veren yaklaşımın geometrisi aşağıda gösterilmektedir: 

 
Allil katyonu, bütadienin s-cis konformasyonunun üst tarafından (veya alt tarafından) 

yaklaşabilir ve yeni bağlar π orbitallerinden oluşturulur. Bu düzenleme reaksiyon boyunca 

simetri düzlemini korur. Düzlem, bütadieni C-2 ve C-3 arasından ve allil katyonunu da C-

2’den ikiye ayırır. Orbitaller düzleme göre simetrik (S) veya antisimetrik (A) olarak 

sınıflandırılabilir. Bu Şekil 1.28’de gösterilen diyagramı ortaya çıkarır. Kuvvetli 

etkileşimler sadece aynı simetriye sahip orbitaller arasında oluştuğundan, yaklaşan 

reaktanların ortaklaşa bozulumu orbital enerji düzeylerini diyagramda gösterildiği şekilde 

etkileyecektir. Tüm bu tür bozulumlarda olduğu gibi, etkileşime giren orbital çiftlerinden 

biri kararlı kılınacak ve diğeri de daha yüksek enerji düzeyine çıkacaktır.  

 

Şekil 1.28. Bütadienin ve allil katyonunun MO lerinin ortaklaşa 

bozulumlarını gösteren MO diyagramı. 



 
53 

 
KISIM 1.6. 

MOLEKÜLER 

ORBİTAL 

TEORİNİN 
REAKTİFLİĞE 

UYGULANMASI 

Geçiş haline giderken belli bir noktada bozulmuş olan orbitaller diyagramda gösterilmiştir. 

En sonunda reaksiyon tamamlandığında, ürüne ait olan yeni bir orbital seti oluşacaktır. 

Bunlar diyagramın merkezinde gösteriliyor, fakat biz sadece ilk bozuluma uğramış seti 

inceleyeceğiz. Bütadienin ve allil katyonunun en düşük düzeyli π orbitalleri doludur. Bu 

orbitaller, birinin enerjisi aşağı, diğerinin de yukarı gidecek şekilde etkileşirler. Enerjideki 

bu iki değişim, sistemin enerjisindeki net bir artış olan toplam enerji değişimi ile kısmen 

dengelenmiştir. HOMO ve LUMO antisimetriktir ve güçlü bir biçimde etkileşeceklerdir, 

fakat bu durumda sadece iki elektron söz konusu olduğu için kararlı hale gelmiş orbitalin 

enerjisi toplam enerjiyi etkileyecektir, çünkü kararsız hale gelen orbital boştur. O halde bu 

HOMO–LUMO etkileşimi geçiş haline yaklaşıldıkça net bir bağ katkısı sağlar. Biz bu 

analizden, iki reaktan türü arasında yeğlenen bir bağ etkileşiminin olanaklı olduğu 

sonucunu çıkartıyoruz. Bu verilen analize dayanarak, bu reaksiyonun sadece 

gerçekleşebilir olduğuna, yoksa reaksiyonun gerçek hızı veya reaksiyonun dengeye gelme 

konumu hakkında hiçbir şey söylenemeyeceğine dikkat ediniz. Reaktanların birbirlerine 

yaklaşmasındaki sterik engeller veya orbitallerin yeterli düzeyde çakışması için gerekli 

geometrik gereksinimler gibi sorunlar hala daha reaksiyonun ilerlemesinde zorluk 

çıkarabilirler. Buna yanısıra, bu analiz, reaktan orbitallerinin reaksiyon için uygun olan bir 

yoldan etkileşebileceği bir rotanın (pathway) var olduğunu saptamaktadır. 

 Etkileşen moleküllerin daha kapsamlı bir analizi, tüm ilgili MO’leri aynı şekilde 

inceler. Bir ilişkilendirme diyagramı hangi reaktan orbitalinin, hangi ürün orbitaline 

dönüştüğünü belirlemek amacıyla oluşturulabilir. Reaktan orbitallerinin, ürün 

orbitallerine, yüksek enerjili geçiş halleri veya ara ürünler gibi engellerle karşılaşmadan 

sorunsuz bir şekilde dönüşümlerine izin veren reaksiyonlar bu yolla belirlenebilir. Eğer 

böyle bir dönüşüm mümkün değilse o zaman daha yüksek bir aktivasyon enerjisi olasıdır, 

çünkü sorunsuz bir dönüşümün kaybolması, bağların yeniden oluşamadan önce mutlaka 

kopmuş olmaları gerektiğine işaret eder. Bu ele alış biçimi öncü orbital ele alış biçiminden 

daha yetkindir; çünkü dikkati sadece reaktanlara değil ürünlere de çeker. Biz bu analiz 

yöntemini Bölüm 11’de daha ayrıntılı bir şeklide ele alacağız. Burada açıklanan nitel 

yaklaşım, MO teoriyi reaktiflik ile ilgili problemlere uygulamada kolay ve elverişli bir 

yöntemdir ve biz bu yöntemi ilerideki bölümlerde, en iyi tanımı MO terimleriyle 

yapılabilen, reaktiflikle ilgili problemleri çözmede kullanacağız.  

 Şunu da bilmekte fayda vardır ki, etilenin ve bütadienin allil katyon ile 

reaksiyonlarında MO tanımı öyle bir öngörüde bulunmuştur ki bunu elde etmek değerlik 

bağ terminolojisinin resimsel ifadeleriyle mümkün olmazdı. Bu sebeple, biz her iki 

reaksiyonun fark edilir biçimde tatmin edici bir ifadesini yazabiliriz. 

 
H2C CH2

CH2H2C

H

H2C

H2C

C
H

CH2

CH2

H

CH2H2C

H

CH2H2C

H

H2C

H2C

C
H

CH2

CH2

CHHC

 
 

Bu iki reaksiyondan sadece ikincisinin olanaklı olabileceğinden şüphelenmemizin yegâne 

nedeni etkileşim halinde olan orbitallerin simetrisini gözönünde bulundurmamıza 

dayanmaktadır.  
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1.7. σ ve π Sistemleri Arasındaki Etkileşimler — Hiperkonjügasyon 

 

 Hückel yaklaşımının anahtar varsayımlarından biri π-orbital sisteminin σ- moleküler 

iskelet yapısıyla etkileşmemesidir. Bu, σ iskelet yapısının π sisteminin işaret değiştirme 

düzleminde olan düzlemsel π molekülleri için iyi bir yaklaşımdır. Başka moleküller için, 

örneğin; bir sp3 karbonu sübstitüent bir grup olarak eklendiği durumda bu yaklaşım artık 

tamamıyla geçerli olmaz. MO teorinin nitel uygulaması π sistemi ve sübstitüent gruplar 

arasındaki etkileşimleri açıklamada aydınlatıcı olabilir. Değerlik bağ teorisinde, 

hiperkonjügasyon diye adlandırılan özel bir rezonans tipi böyle etkileşimleri açıklamada 

kullanılır. Örneğin; birçok kimyasal ve yapısal kanıt gösteriyor ki karbon – karbon çift bağı 

üzerindeki alkil sübstitüentler π sistemine elektron verici gruplar olarak hareket ederler. 

Değerlik bağ dilinde bu elektronik etkileşimi göstermek için “bağsız” rezonans yapıları 

sunulmuştur. 

 

C C

H

C

H

H
H

H

H

C C

H

C

H

H

H

H

H+

 
 Bu tür etkileşimlerin MO şekli herbir orbitalin tüm molekülü kuşattığı fikrinden ileri 

gelir. Bu nedenle, etilenin MO ifadesi C 2pz orbitalleri ile H 1s orbitalleri arasında herhangi 

bir etkileşimi içermezken (bu konuyu anımsamak için, bkz. Sf. 43), bu katı ayırım propende 

var olmayacaktır çünkü metil grubunun hidrojenleri π bağının işaret değişim düzleminde 

değildirler. Bu hidrojenlerin π orbitalleri ile etkileşimlerinin kökeni Şekil 1.29’daki gibi 

gösterilebilir. Şekil 1.29, iki hidrojenin 1s AO’inin iki numaralı karbonun 2pz orbitali ile 

etkileştiği konumdaki geometrik şeklini göstermektedir. STO-3G temel setini kullanarak 

gerçekleştirilen bir ab initio hesaplamaları propenin çakışık ve çarpık diye anılan iki farklı 

geometrisinde yapılmıştır.  

 

C C

H

C

H

H
H

H

H

C C

H

C

H

H

H H

H

çakışık çarpık  
 

En uygun geometrinin hesaplamaları π sistemine elektron verici için C—H bağlarının biraz 

uzadığını göstermektedir. Bu hesaplamalar ayrıca metil grubunun yaklaşık 1.5 – 2.0 

kkal/mol kadar bir dönme engeli olduğunu açığa çıkarmıştır. Hidrojenler ile π sistemi 

arasındaki etkileşim çakışık konformasyonu bu ölçüde yeğler.
66

  

 

H

 
Şekil 1.29. İki hidrojenin 1s orbitali ile karbonun 2pz orbitallerinin girişimi propenin 

çakışık konformasyonunu kararlı kılar.

                                                 
66. W. J. Hehre, J. A. Pople ve A. J. P. Devaquet, J. Am. Chem. Soc. 98:664 (1976); A. Pross, L. Radom ve N. 

V. Riggs, J. Am. Chem. Soc. 102:2253 (1980); K. B. Wiberg ve E. Martin, J. Am. Chem. Soc. 107:5035 (1985); 

A. E. Dorigo, D. W. Pratt ve K. N. Houk,  J. Am. Chem. Soc. 109:6589 (1987). 
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Şimdi neden çakışık konformasyonun yeğlendiğinin nedenini anlamaya çalışalım. Bu 

konuya karbonun 2pz orbitalleri ile CH3 parçası arasındaki etkileşimlerin analizi ile biraz 

daha ayrıntılı olarak yaklaşılabilir. Uygun CH3-π ve CH3-π* orbitallerinin 2pz orbitalleri 

ile etkileşiminden oluşan bağ ve antibağ birleşimleri Şekil 1.30’da gösterilmiştir. En 

kuvvetli etkileşim dolu CH3-π ve C=C-π orbitalleri arasında olan itici bir etkileşimdir. 

Çakışık konformasyonun yeğlenmesine neden olan ana neden bu etkileşimdir. Çakışık yapı 

hidrojenler ve π bağı arasındaki ayrışmayı en yükseğe çıkararak itici etkileşimi en aza 

düşürür. İkinci etkileşim, CH3-π ve C=C-π*arasındaki kararlılık sağlayıcı hiperkonjügatif 

olandır. Bu bir bağ etkileşimidir çünkü π* boş bir orbitaldir ve CH3-π den elektron 

yoğunluğu kabul edebilir. İşte metil grubundan uçtaki çift bağlı karbona elektron 

yoğunluğu aktarımı yapan etkileşim bu bağ etkileşimidir. MO şekli ile değerlik bağ 

rezonans yapısı arasında, her ikisinin de C–H bağlarından π sistemine, C-2 ve C-3 

arasındaki bağın kuvvetini net bir şekilde arttırarak ve buna karşın C(1)—C(2) π bağı 

arasındaki bağı da zayıflatarak, net bir elektron yoğunluğu aktarımını açık bir şekilde 

belirtmeleri bakımından bir benzeşme olduğuna dikkat ediniz.  

 

H C C

H

H

CH2 H C C CH2

H

H+

hiperkonjügasyon

H H

CH3- ve  arasındaki

itici etkileşim
CH3- ve * arasındaki

çekici etkileşim  
 Organik kimyanın MO terimleri ile çok iyi bir şekilde açıklanan temel yapısal 

yönlerinden biri, tekli bağlar etrafındaki dönme hareketine karşı olan küçük bir engelin 

varlığıdır. Örneğin etanda, çarpık konformasyonu çakışık konformasyonundan yaklaşık 

olarak 3 kkal/mol kadar daha kararlıdır, yani çakışık konformasyonu, dönme yoluyla bir 

çarpık konformasyonun diğer çarpık konformasyona dönüşümü sırasındaki bir geçiş halini 

temsil eder. 

  

C C

H

H

H

H

H

H

çarpık

C C

HH

H

H H

H

çakışık  
 

Değerlik bağ teorisi hemen elde edilebilecek nitel bir açıklama ortaya koyamaz, çünkü söz 

konusu olan σ bağı silindirik olarak simetriktir. Hidrojenler arasındaki itmelere dayalı olan 

sterik bir iddia da boşa çıkacaktır çünkü bu varsayımın ayrıntılı bir incelemesinde, 

gözlemlenen enerjiyi açıklamak için, hidrojen atomlarının çok küçük ve birbirinden çok 

uzak oldukları bulunmuştur. 

 

Şekil 1.30. CH3-π ve CH3-π* orbitalleri ile 2pz 

orbitalleri arasındaki etkileşimler. 
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Bununla beraber, MO görüşleri, etanın dönme engelinin büyüklüğünü doğru bir şekilde 

öngörme ve hesaplamada başarılı olmuştur67. Engelin kökeni, çakışık geometride en büyük 

olan dolu C–H orbitalleri arasındaki itici etkileşimdir. 

 Etkileşim etanın MO’lerinin göz önüne alınmasıyla daha ileri düzeyde incelenebilir68. 

Etan iki karbon atomu ve altı hidrojen içerdiği için, MO’ler altı H 1s, iki C 2s ve altı C 2p 

orbitallerinden kurulur. Şekil 1.31 yedi tane bağlanma MO’ini çarpık geometriye sahip 

olduğunu farz ederek göstermektedir. σ, σˊ ve σx orbitallerinden biri diğerine göre CH3 

grubunun rotasyonundan fazla etkilenmezler, çünkü her CH3 grubu içindeki H 1s 

orbitallerinin tümünün de işareti aynıdır. Buna karşın, öteki MO’ler, C 2pz orbitallerinin 

işaret değişim düzleminden türemiş bir işaret değiştirme düzlemine sahip olan π türü 

orbitaldirler. Bu orbitallerdeki örtüşmenin boyutu, iki CH3 grubundan birinin sabit kalıp 

ötekinin dönmesi sonucu açık bir şekilde değişir. Dönme olduğunda oluşan bağ ve antibağ 

orbitallerinin bağıl büyüklüklerinin analizi göstermektedir ki etandaki dönme hareketine 

engel olan neden, bu iki çift MO in enerjilerindeki değişimdir.  

 C–H bağlarına komşu bir amin azotunun serbest elektronlarının etkileşimi MO diliyle 

ifade edilebilecek hiperkonjugatif etkiye bir diğer örnektir.  

 

 
 

Şekil 1.31. πz, πy, πʹz ve πʹy orbitallerinin π 

özelliğini açığa çıkaran etanın moleküler 

orbitalleri. 

                                                 
67. R. M. Pitzer, Acc. Chem. Res. 16:207 (1983): R. Hoffmann, J. Chem. Phys. 39:1397 (1963); R. M. Pitzer ve 

W. N. Lipscomb, J. Chem. Phys. 39:1995 (1963); J. A. Pople ve G. A. Segal, J. Chem. Phys. 43:5136 (1956). 
68. J. P. Lowe, Prog. Phys. Org. Chem. 6:1 (1968); J. P. Lowe, J. Am. Chem. Soc. 92:3799 (1970); J. P. Lowe, 

Science 179:527 (1973). 
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KISIM 1.8. 

 MOLEKÜLER 
YAPININ  

DİĞER NİTEL 

TANIMLARI 
 

 

Serbest elektronlar C─H bağı ile uygun bir şekilde dizildikleri zaman, elektron 

yoğunluğunun serbest elektron orbitalinden C─H antibağ orbitaline sunulmasına neden 

olur. Ortaya çıkan toplam etki C─H bağının zayıflamış olmasıdır. 

 

N

C
R

R

R

R

H

N

CR

R

R

R
H

hiperkonjügasyon ile
gösterim

N n orbitalinden C - H * orbitaline elektron sunumu  
 

Düz zincirli yapılarda böyle etkilerin dönme ile ortalaması sağlanır ama halkalı yapılarda 

farklı düzenlenmelere dayanan C─H bağ gücündeki farklılıklar saptanabilir. 69  Serbest 

elektron çiftine anti konumda olan C─H bağları öteki konumlardaki C─H bağlarından 

daha zayıftır.  

 Bu bölümde sunulan örnekler, MO ifadesinin ana hatları içinde yapıyı ve reaktifliği 

açıklamada kullanılan yaklaşımı göstermiştir. Bu bölümü takip eden sonraki bölümlerde 

değerlik bağ teorisi ve MO teori yapı ve reaktiflik tartışmalarında kullanılacaktır. Nitel 

değerlik bağ terminolojisi normal olarak doymuş sistemler için en açık teoridir. MO teori 

konjüge sistemler ve söz konusu olan moleküllerin simetrisine dayanan etkiler hakkında 

çok yararlı bilgiler sağlar. 

 

1.8. Moleküler Yapının Diğer Nitel Tanımları 

 

 MO hesaplamalarının zorluklarından biri elektron-çifti bağ kavramının ortadan 

kalkmasıdır. Atomlar arasındaki bağ, birkaç MO’in katkıda bulunmasının sonucu olarak 

görülür. Bu yüzden MO teori, yapı, toplam enerji ve yük dağılımı gibi toplam moleküler 

özellikleri açıklamada işe yarasa bile, iş dikkati moleküllerin parçalarına yoğunlaştırmaya 

geldiğinde pek kullanışlı değildir. Öncü orbital kavramı reaktiflik anlamında kullanışlı 

olmasına rağmen, MO teori, MO’lerin belli bir atom veya fonksiyonel grubun özelliklerine 

uydurma anlamında karışık olmayan bir yöntem sağlamaz. Bu sebeple, birçok kimyacı, 

nitel değerlik bağ teorisinden ortaya çıkartılan aktarılabilir yapısal birimler ve fonksiyonel 

gruplar ile ilgili kavramları daha kolay bir şekilde kendilerine ulaştıracak olan, 

moleküllerin teorik açıklamalarının peşine düştüler. Burada bu yaklaşımları tamamen 

açmak için yeterli yerimiz olmamakla beraber, bazı anahtar fikirleri açıklayabilir ve bazı 

özgün uygulamaları gösterebiliriz.  

 

1.8.1. Moleküllerdeki Atomlar 

 

 MO hesaplamaları en düşük enerjili yapıyı, toplam enerjiyi ve verilen bir molekülün 

toplam elektron yoğunluğunu verebilir. Fakat bu bilgi tek tek MO’lerin bir toplamı 

şeklindedir ve özgün atomların veya grupların katılımları kolayca ayırt edilemez. Nasıl olur 

da MO’ler ile açıklanan özellikler, kimyasal bağlar ile bir arada tutulan atomların veya 

                                                 
69. A. Pross. L. Radom ve N. V. Riggs, J. Am. Chem. Soc. 102:2253 (1980); T. Laube ve T.-K. Ha, J. Am. Chem. 

Soc. 110:5511 (1988). 


