Molekula tuzlishi va kimyoviy bog’lanish. Valent boglanishlar usuli.  Molekulyar orbitallar nazariyasi. Molekulalar simmetriyasi to’g’risida tushuncha 
        Ma’ruzaning maqsadi:   Kimyoviy bog’lanish kimyo fanining nazariy asoslarini tashkil etadi. Shuning uchun ham kimyoviy bog’lanishni bilishmutaxassislik boyicha fanlarni puxta egallashga yordam  beradi.  Ayniqsa dori moddalarning ta’sir qilish mexanizmini tushunish uchun mo- lekuladagi atomlarning bog’lanish tartibini yaxshi tushunish kerak. 
      Ajratilgan vaqt  - 2 soat.       Ma’ruzaning rejasi: 
1. Kimyoviy bog’lanish tabiati. 
2. Kovalent bog’lanish.kovalent bog’lanish hosil qilish usullari. 
3. Bog’ning yo’naluvchanligi va to’yinuvchanligi. 
4. Gibridlanish nazariyasi. 
5. Markaziy atomdagi bo’linmagan elektronlar juftining molekula tuzilishiga ta’siri. 
6. Molekulyar orbitallar usuli. 
7. Ikki atomli gomoyadroli birikmalar. 
8. Ikki atomli geteroyadroli birikmalar. 
9. Ion bog’lanish.Vodorod bog’lanish.Metall bog’lanish. 
10. Molekuladagi o’zaro ta’sirlar. 
Tayanch so’zlar:kimyoviy bog’, valent bog’lanishlar usuli, molekulyar orbitallar usuli, ion bog’lanish, metal bog’lanish, molekularo ta’sirlar.  
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  Molekula tuzlishi va kimyoviy bog’lanish. Valent boglanishlar usuli.  Molekulyar orbitallar nazariyasi. Molekulalar simmetriyasi to’g’risida tushuncha[footnoteRef:1]  [1:  Shriver and Atkins, Inorganic  Chemisrty, Fifth Edition, 2010/ P.W.Atkins,T.L.Owerton, J.P. Rourke, M.T. Weller  and F.A. Armstrong, W.H. Freeman and Company, New York. 2010. P. 34-57. 
 ] 

      
      Kimyoviy birikmalar elektron tuzilishi va ularning kimyoviy xossalari orasidagi boglanishni bilish  noorganik kiyoning ko’pdan ko’p muammolarini echishga yordam beradi. Kovalent bog’ ning bo’lingan elektron juftlar bilan bog’lanishi 1916 y. G.N. Luyis tomonidan bayon etilgan.  
Hozirgi paytda kimyoviy bog’lanish mohiyati  ancha chuqurlshdi ( nazariy va amaliy jihatdan), ayniqsa  molekulyar orbitallar usulini keng tarqalishi oqibatida kimyoviy bog’ yanada keng ishlatila boshlandi.  
	                                     Lyuis strukturalari    	 
          Lyuis taxminicha kovalent bog’ikki atom electron juft hosil bo’lganida ular orasida bog’ hosil bo’ladi. Bir juft elektron umumalshsa А—В, qo’sh bog’da ikki juft electron umulshsa А=В 
va uch juft elektrondan [image: ]  hosil bo’ladi. Bog’ hosil qilishda qatnashmagan elektronlar bo’limagan yoki erkin elektronlar deyiladi, Bo’linmagan elektronlar jufti atomlar bog’lanishida ishtirok etmasa ham molekulaning shakli va uning kimyoviy xossalariga kuchli ta’sir etadi. 
                               7.1.  Oktet  qoidasi    [image: ] 
        Turli tuman molekulalarning hosil bo’lishini  oktetlar qoidasi asosida tushuntirishni Luyis aniqladi. Har bir atom qo’shni atom bilan  8 elektronli valent qavat hosil qilishga intiladi. 
Bu holat inert gazlar uchunyopiq electron qavat s- va p-orbitallar hisobiga inert gaz konfigurasiyasiga yetishga asoslanadi. Faqat bitta vodorod  atomida  s- qavatcha to’lishi uchun 2 ta elekron talab qilinadi. 
        Oktetlar qoidasi Luyis strukturasi tuzishni eng oddiy usulini ifodalaydi, bunda bog’larning joylanishi va bo’linmagan elektronlar juftini aniq ko’rsatadi. Ko’p holatlarda Luyis strukturalariuch bosqichda yasaladi: 
1. Atom tomonidan beriladigan barcha elektronlar qo’shiladi. Har bir atom bog’ hosil qilishda o’zining hamma elektronlarini beradi. (masalan. H- 1 ta electron beradi va kislorod bo’lsa [He]2s22p4 — konfigurasiya bo’yicha 6 ta electron beradi).  Ionning manfiy zaryadi undagi ortiqcha elektronni, har bir musbat zaryad I taga elektronlar kamayishiga mos keladi.  
2. Kimyoviy simvollar shunday yozilishi kerakki,  ularning joylanishi kimyoviy bog’ hosil bo’lganlagani ko’rsatsin. Elektromanfiyligi kam atom molekulada markaziy atom bo’ladi lekin ( (masalan, CO2   yoki   SO42- ),  yaxshi ma’lum istisnolar ham bor (ularni ichida   Н2О va   NH3 ). 
3. Elektron juftlarni shunday taqsimlash kerakki, atomlar orasida I juft elektron bo’lsin, keyin electron juftlarni qo’shishni davom ettiriladi, agar bo’linmagan elektronlar jufti yoki karrali bog’lar bo’lsa, toki bunda octet valent elektronlar hosil bo’lgunicha davom ettiriladi.Har bir electron juftni 1 ta bog’ga almashtirish mumkin. 
 BF3 elektron tuzulishi(2) va PFl3(2) uchun Luyis strukturasi keltirilgan 
  
 
7.1
. jadval. Ba’zi oddiy molekulalarning Luyis strukturalari  

    Oktetlar qoidasi 2 va 3 atomli molekualarning tuzilishini to’g’ri ko’rsatadi. Molekulaning geometric shaklini ko’rsata olmaydi .Masalan, BF4-   ioni haqiqatda tetraedr (2), tekis kvadrat emas,  PF3  molekulasi trigonal piramida shaklda(2).        Kovalent bog’ bo’lingan elektronlar jufti hisobiga hosil bo’ladi; atomlar valent qavatni oktetga to’lgunicha davom ettiradi.  
     NO3-  ionining  rezonans strukturasi (6) da keltirilgan. 
     Lyuis strukturalari orasidagi rezonans molekulaning hisoblangan energiyasini kamayishga olib keladi va bog’larni xarakterini modellaydi hamda bjg’ning molekula ichida taqsimlanishiga olib keladi.Bir xil energiyaga ega bo’lgan luyis strukturalari eng kata baqaror rezonans strukturani namoyon etadi. 
                       [image: ] 
  7.2    Valent qavatchada elektron juftlarning  itarilish modeli (VQEJIM) Valence shell electron pair repulsion (VSEPR) model 
Valent qavatchada elektron juftlarning  itarilish modeli (VQEJIM) yoki Модель  
отталкивания  электронных  пар  валентной  оболочки  (ОЭПВО)] — Luyis fikrlaini kengaytirilgan shaklidir va u ko’p atomli molekulalr tuzulishini baholasda juda kerakli bo’lib chiqdi. Bunay qarash 1940 y. N. Sidjbik va G. Payll tomonidan ishlab chiqilgan   hamda keyinchalik R. Gillepsi va R. Nayxolm tomonidan hozirgi bosqichga ko’tarilgan. 
                              а)  Assosiy shakllar 
Birinchi taxmin sifatida   VQEJIM modelida elektron bulutlarning zichlangan sohada bo’lingan, bo’linmagan, karrali bog’lar bir-biridan ancha uzoqda turib, ularning o’zaro itarilishi juda kam bo’lishi kerak.Misol uchun, 4 ta shunday bulut to’g’ri tetraedrning qirralarida joylashgan, yoki 5 elektron bulut trigonal bipiramida qirralarini egallaaydi (3.6 jadval).  Xullas, SF6   molekulasida markaziy atom S oltita oddiy bog’ga ega, markaziy atom taxminan (haqiqatda ham) oktaedr shakliga ega (13), PCl5  melrkulasi bo’lsa 5 ta oddiy bog bilan trigonal bipiramida hosil qilib bog’langan(14)[footnoteRef:2],[footnoteRef:3][footnoteRef:4].  [2:  Гиллеспи  Р.,  Х аргит т аи  И. Модель отталкивания электронных пар валентной оболочки и  строение молекул.  Пер.  с  англ.— М.:  Мир,  1992 
 ]  [3:  B a d e r R .  F .  ИЛ,  G illespie  R .  J., M a cD o u g a ll P .  J., J.  Am.  Chem.  Soc.,  110,  ]  [4:   (1998) ] 

 
 
7.2 - jadval. Elektron     juftlarning VQEJIM  modeli asosida joylanish geomenrik shakli 
 
	Elektron juftlar soni 
	Geometrik shakl 

	        2 
	Chiziqli 

	        3 
	Tekis uchburchak 

	        4 
	Tetraedr 

	        5 
	Trigonal bipiramida 

	        6 
	Oktaedr 


 
     Elektron bulutlarning uyqori zichlikka ega sohasi( bo’linga va bo’linmagan elektronlar ham) molekulaning shaklini uyzaga kelishida muhim rol o’ynasa ham bunday shakllarning nomi atomlarning joylanish tartibi  bilan aniqlanadi.(3.7jadval).Masalan, NH3  molekulasito’rtta elektron juftga ega , lekin ulardan bittasi bo’linmagan elektronlar jufti, molekulaning o’zi bo’lsa  trigonal piramida shakliga ega. N atomi qirralaridan birida bo’linmagan elektronlar jufti joylashgan. Xuddi shunday suv molekulasi ham elektron juftlarning tetraedrik joylashuviga ega, lekin markaziy atom ikki juft elektronga ega bo’lgani uchun joylashuv burchakli bo’lib qolgan. 
 
       VQEJIM modeliga ko’ra karrali bog’lar juda oddiy elektron zichlik uyqori bo’lgan soha deb qaraladi. Ana shu tufayli, 0 = С = 0 molekulasi chiziqli tuzilishga ega , chunki uglerod atomlari chiqli joylashgan ikki joyda electron zichligi uyqori bo’lgan sohaga ega. Bunday yondoshuv rezonans nazariyasi duch keladigan qiyinchiliklardan xolidir. SO42-  ga to’g’ri keladigan ikkita luyis kislotalari( S atomi octet elektronlarga ega va S=O da ikkita  qo’sh bog’ va ikkita oddiy bog’ mavjud) taxminan tetraedrik shaklda bo’ladi. 
       VQEJIM      modelida aks etgan holatlar muvaffaqiyat bilan ishlatilsa ham, elektron juftlarning ana shunday joylanishi to’g’risida aniq isbotlar mavjud emas. Buning ustiga asosiy molekulalarning geometrik shakllaridagi    holatlar bir munch kam itarilishga ega,atom va molekulalarning umumiy energiyaning kamayishiga olib keladigan boshqacha muqobil holatlari  ham mavjud. Misol uchun, kvadratpiramidal joylashuv trigonal-bipiramidal joylashuvdan ancha kattaroq energiyaga egaligini e’tiborga olamiz (15). 
        Uyqori elektron zichligini asosiy shaklini to’g’ri oldindan aytish juda oson emas, chunki juda ko’p konformasion holatlar energiyalari bir-biriga yaqin energiyaga ega bolladi. Agar p-blok og’ir elementlai olinsa, bo’linmagan elektronlar jufti mokekulaning shakli kamroq ta’sir etadi.  Masalan, SeF62-  и  TeF62-  ionlari Se va Te ham bo’linmagan elektronlar jufti bo’lishiga qaramasdan oktaedrik tuzilishga ega. Molekulaning geometric shakliga ta’sir etmaydigan bolinmagan elektronlar jufti steoxeometrik inert  deb uyritiladi. 
         VQEJIM modeli elektron bulutlarning uyqori zichlikka ega bo’lgan sohasi bir-biridan imkoni boricha uzoqroq  joylanishga intilishni taxminlaydi, molekualalrning geometrik shakli bo’lsa olingan strukturada  atomlarning joylanish tartibi bilan belgilanadi. 
 
                   7.3.    Valent bog’lanishlar usuli[image: ] 
          Valent bog’lanishlar usuli (VBU) Luyis nazariyasini to’lqin mexanikasiga oid holatda qo’llangan birinchi bog’ning  kvant-mexanik nazariya edi. Komputerlar texnologiyasini rivojlanishi uni molekulyar orbitallar usuli bilan siqib chiqarilishiga olib keldi, lekin VBU terminlari, usulning mohiyati hali ham ishlatiladi.    
   
                             Vodorod molekulasi 
      Izolirlangan ikkita vodorod atomi uchun ikki elektronli to’lqin funksiyasi quyidagicha yoziladi: 
                        ψ=ψА(1)ψВ(2) ,  
Bu yerda   ψ— ls orbital bo’lib, H atomi uchun J tang. Atomlar biriga yaqilashsa elktron qaysi atomga tegishli bilib bo’lmaydi.   Bunda mana bu holat ham o’rinli: 
 , 
 ,ikkinchi eliktron A atomda , birinchi elektron B atomda bo’ladi. Kvant mexanikasida ikkita to’lqin funksiyasi  teng ehtimollikka ega  
                                  [image: ] 
VBU lida elektron juftning to’lqin funksiyasi  molekula alohida fragmentlari tolqin funksiayalarining yig’indisiga teng. Molekulaning potensial energiyasi yadrolar aro masofaga bo’liq ravishda molekulyar energiyaning o/zgarishini ko’rsatadi. 
 7.3.  jadval. Molekulaning geometriyasini bayoni 
 
	Molekulaning shakli 
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                     Bir xil yadroli ikki atomli molekulalar 
      Azot molekulasinig tuzilishi har bir atomning electron konfigurasiyasi sosida qarab chiqiladi.Azot atomi electron konfigurasiyasi :  N  2s22px2py2pz. Bunda σ- va  π- bog’lar hosil bo’ladi (3.4-3.5). 
 
 7.1-  rasm.  σ-bog’ hosil bolishida  ikkita p-orbitalning qoplanishi. 
 7.2-  rasm   π-bog’ning VBU hosil bo’lishida ikkita toq elektronlarning bir-birini qoplashi. 
 
 
7.3- rasm. Azot molekulasining hosil bo’lishini valent bog’lanishlar usuli biln bayon etish: ikkita electron σ- bog’ va ikki juft elektron  bog’ hosil qilgan. Chiziqli molekulalarda x va y ma’lum yo’nalishga ega emas, π bog’ silindrik simmetriyaga ega bo’ladi. 
                                     a)  gibridlanish[image: ] 
 14(IV) guruh elementlarida AB4   molekulasida uchta σ-bog’ bir xil bo’lib( ular  ψB и ψA 2p orbitallardan hosil bo’lgan va 4 σ-bog’ boshqacha xarakterga ega.  Eksperimental natijalar 4 la bog’ bir xil qiymatga egaligini ko’rsatadi(3.4 rasm). 

7. 4-rasm. To’rtta sp3  gibrid orbitallarning ko’rinishi. Bog’larning har biri  tetraedr qirralariga yo’nalgan. 
 
 
 
 
 
7.5.Koordinasion songa bog’liq holatda gibridlanish turlari 
 
                 7.4.   Molekulyar orbitallar usuli  
 
 

        
         H2 ning molekulyar orbitallari 1 s orbitallardan hosil bo’lgan: 
[image: ]
                                             Ikkita 1 s orbitallarning hissalariteng bo’lib  ( C A2  = CB2),  lekin koeffisientlar har xil ishoraga ega.  (CA  =  1,  CB=  — 1):  
                            [image: ]                 
              б)  bog’lovchi va bo’shahsh tiruvchi orbitallar 
[image: ] — orbital bog’lovchi orbitaldir. Bu orbital elektronlar bilan band bo’lsa, molekulaning energiyasi izolirlangan atomlardan kichik bo’ladi. 
[image: ] — orbital bo’shashtiruvchi orbitaldir(3-11-3.13 rasmlar). Bu orbital elektronlar bilan band bo’lganida molekulaning energiyasi alohida atomlarga nisbatan ancha uyqori bo’ladi. 
Pauli prinsipiga ko’ra har qanday molekulyar orbitallarda elektronlar ikkita va ular juftlashgan. 
  [image: ] Vodorod molekulasi kichik energiyaga ega, chunki ikkita elektron [image: ] bog’lovchi orbitallarga joylasgan (3.11 rasm). 
  
 

 7.5-rasm. Vodorod molekulasining va boshqa o’xshash molekulalarning energetik pog’onalari 
 7.6-rasm. Bog’lovchi orbitallarning to’lqin funksiyalarini nqo’shilishi. 
7. 7-rasm. Bo’shashtiruvchi orbitallarning to’lqin funksiyalarini ayrilishi.  
                3.8.  Gomoyadroli ikki atomli molekulalar 
Fotoelektron spektroskopiya va kompuyterdagi hisoblar asosida  Li2 dan azotgacha molekulalarinig tuzilishi ko’rsatilgan (7.8- rasm). 
[image: ] 
7.8- rasm. Li dan  azotgacha hisoblash asosida tuzilgan molekulyar orbitallar. 
 
Рис.  7.9.  Ikkinchi davr eelementlari uchun gomoyadroli ikki atomli molekulalar uchun MO da elektronlarning taqsimlanishi. 
 
Rasm 7.10. NH3  molekulasi uchun molekulyar orbitallarda energetik pog’onalarning taqsimlanish diagrammasi 
 Rasm 7.11. SF6    uchun energetik pog’onalarda molekulyar orbitallarning ko’rinishi. 
   
                         7.6-jadval. Bog’lar entalpiyasi qiymatlari                                             
[image: ] 
 
                         7.5.  Molekulalarning simmetriyasi[footnoteRef:5]    [5:  Д.Шрайвер, П.Эткинс. Неорганическая  химия. В 2-х т. Т 1/ Перевод с англ. М.Г.Розовой,  С.Я. Истомина, М.Е.Тамм-Мир, 2004.-679 с.  
 ] 

       Simmetriya nazariyasi noorganik kimyoda juda katta rol o’ynaydi. Simmetriya molekulaning fizik xossalarini aniqlashga imkon beradi va reaksiyaning mexanizmi to’g’risida xulosa chiqarish imkonini  beradi. Simmetriyaning sistematik tahlili guruhlar nazariyasiga asoslangan. 
        Simmetriya nazariyasi asosida molekula o’zi amalga oshiradigan( masalan ma’lum burchakka burilish) qanaqadir harakat tushuniladi. Bunga suv molekulasini HOH burchagi bissaktrissasi atrofida 180 oS burchakka burilish  operasiyasini olish mumkin . Har bir simmetriya operasiyasi bilan simmetriya elementi bog’langan- nuqta,chiziq, tekislik va shularga nisbatan simmetriya operasiyasi amalga oshiriladi. Eng muhim simmetriya operasiyalari va ularga mos keluvchi elementlar 4.1 jadvalda keltirilgan. Bu operasiyada molekulada hech bo/lmasa bitta nuqta o’zgarmay qolishi kerak, shuningdek molekulaning markazi ham o’zgarmay qolishi kerak, shuning ucuh ham bu operasiyalar nuqtalar guruhi simmetriyasi deyiladi. 
       Birlamchi simmetriya operasiyasidabutun molrkula o’zgarmay qoladi.Har bir molekula hech bo’lmasa shu simmetriyaga ega bo’ladi(ba’zilari faqat shunga  ega boladi), shuning uchun hamma molekulalarning simmetriya bo’yicha tasniflsh kerak. Suv molekulasining 180 oS burchak bilan bissektrissa burchagi HOH bo’yicha burish o’q bo’yicha ikkinchi tartibli simmetriya C2 (7.7-jadval). Umuman olganda , aylanish simmetriya opersiyasi hisoblanib, 360 o burilganida molekula o’ holatiga kelishi kerak.     
     7.7- jadval. Ba’zi bipr operasiya simmetriyalari va ularga mos keluchi simmetriya elementlari 
	Simmetriya elementlari 
	Simmetriya operasiyalari 
	Simvol 

	n-tartibli 	aylanadigan simmetriya o’qi 
Oynada 	aks 	etuvchi 
tekislik 
Inversiya markazi Oynada aylanma o’q n-tartibli simmetriya 
	Birlamchu operasiya 
Aylanish 2π|n Aks etish 
Inversiya 
Aylanish 2π|n 
Aylanish 	oqiga 
perpendikulyar keyin aks etish bilan  
	E Cn σ 
i 
Sn 


Simmetriya elementi fazo bir butun olinishi mumkin. 
S1=σ, S2= i 
      Mos ravishda simmetriya elementi , Cn n-tartibli bo’lib, o’z atrofida burulishi mumkin. Trigonal piramida turdagi molekulaga ega bo’lgan NH3   uchunchi tartibli simmetriyaga  ega, bu simmetriya elementi bilan ikkita operasiya bog’langan 120 oS  soat strelkasi boyicha aylanishs va  soat strelkasiga teskari  aylanish( 4.2 rasm). 
 
7. 12-rasm.   Н20   molekulasini HOH bissektrissasi  asosida  har qanday burchakka burish mumkin, lekin 180 o S (C2) burilsa u o’zi bilan qo’shilib ketadi. 
 7.13- rasm. NH3 molekulasida aylanish o’qi  3- tartibli va unga mos keladigan element simmetriyalari.Bu o’q bilan ikkita simmetriya operasiyasi bo’langan: 120 oS ga burish (C3+) va -120 oS ga burish (C3-) .  
Bu ikki opersiya  С3+ va  С3- deb belgilanadi.  С2+ va C2-   bir xil, shuning uchunoq/ simmetriyasi C2 faqat bitta simmetriya operasiyasi uyzaga keladi (H2O ga o’xshash). 7.13-rasmda ko’rinib turibdiki, ikkita tekislikda suv molekylasining ko’rinishi bu simmetriya operasiyasidir, unga mos keladigan simmetriya elementi- tekislikning oynadagi aksidir-σ. Suv molekulasi ikkita oynadagi aksiga ega, ya’ni burulish o’qiga yonma-yon, ular indekslar bilan belgilanadi  σv  va -σv’. Benzol molekulasi СбНб  tekislikda simmetriyaga ega σh1 u molekulaning tekisligida yotadi. Agar tekislik gorizontal holatda joylashgan bo’lsa  h indeksi qo’uiladi,molekulaning eng asosiy burulish o’qiunga perpendikulyar bo’ladi. Bu molekulaning  ikki xil oynada uch turdagi tekisligida aks etadigan aksi bor,u 6 tartibli oq bilan kesishadi (4.4 rasm).  
 
 
7.14-rasm. Suv molekulasidagi iIkkita vertikal tekislikda oyna aksi  va    va unga mos keladigan simmetriya operasiyalari. Ikkala tekislik ham C2  o’qidan o’tadi. 
7. 15-rasm.Benzol halqasining ba’zi br simmetriya elementlari.  Bu erda bitta gorizontal tekislik simmetriyasi  mavjud   [image: ]      va ikkita oynali vertikal tekislikdagi aksiga ega  [image: ]   Har bir toplamdan bittadan misol keltirilgan. 
 
        Benzol halqasidagi C atomlari turgan tekislik( va ularga mos simmetriya operasiyalari) [image: ]deb belgilanadi, [image: ]atomlari orasidagi tekislik bissektrissalari o’tadi. Indeks  d-«dihedral»  va bu tekislik ikki o’q  C2 (C-H bog’lar oqi) orasidagi burchakni teng ikkiga bolinishini ko’rsatadi.Inversiya operasiyasi bu nuqtani aks etishidir. Agar har bir atom  va shu nuqta orqali to’g’ri chiziq otqazilsa, unda aks ettirilgan atomlar dastlabki atomlar turgan o’sha chiziqlarda va o’sha masofalarda  yotadi, faqat markaziy atomning boshqa tomonida joylashgan bo’ladi   (7.15- rasm). 
         CO2 molekulasida bu nuqta C2  atomda joylashgan, inversiya operasiyasida o’z joyini ikkita kilorod atomlari o’zgartiradi. 
 
 
7.16- rasm. SF6 molekulasi uchun  inversiya operasiyasi va inversiya markazi. 
7.17- rasm.   Inversiya operasiyasi (a) va ikkinchi tartibli o’q atrofida aylanishi (b)bir-biridan ajratish kerak, ba’zan bu ikki operasiya bir xil natijaga olib kelishi mumkin. 
          Oktaedrik molekula   (masalan,  SF6), bu nuqta molekulaning o’rtasida yotadi(S atomlarida), inversiya bo’lganida qarama-qarshi turgan ftor atomlari o’z joylarini o’zgartiradi. 
 Simmetriya elementi  nuqta  u orqali to’g’ri chiziqlar o’tkaziladi, ana su bo’lsa inversiya markazi  (yoki simmetriya markazi) deyiladi. 
         CO2 molekulasi uchun  inversiya markazi uglerod atomida yotadi, SF6  bo’lsa S atomida joylashgan. Lekin simmetriya markazi bir atomda joylanishi shart emas, u N2  ikkala atomning o’rtasida joylashgan. H2O   molekulasi simmetriya markaziga ega emas. Tetraedrik molekula AB4 , masalan  Ni(CO)4 ,  inversiya markaziga ega emas. 
       Ba’zan inversiya va 180 oS ga burilish ikkinchi tartibli o’q asosidagi simmetriya  bir xil natjaga olib kelsa ham (4.6 rasm) bu ikki operasiya bir-biridan farq  qilishi kerak. 
       Aks etish bilan burilish – bu murakkab operasiya (molekulaning identifikasiya qiladigan qiyin usullardan biridir). Bu jarayon molekulaning ma’lum bir burchakka burilishi va aks etishi sodir bo’lib u o’qqa perpendikulyar bo’ladi (4.7). 
      Har qanday aylanish real fazoda amalga oshadi; oynali aylanish operasiyasi (yoki  aks etish bilan aylanish) real fazoda amalga oshirish mumkin emas,  bunda «chap» ob’ekt ( masalan o’ng qo’l)   «chap»  ob’ekt ( o’ng qo’lga  aylanadi).4.7 rasmda 4 –darajali  oynali o’qda aylanishda  tetraedrik metan molekulasining holati ko’rsatilgan. 4.2 jadvalda eng ko’p tarqalgan simmetriya guruhlari nuqtasi keltirilgan. 7.8-jadvallarda  suv, ammiak, tetraedrik, oktaedrik va to’g’ri iksoedrning ko’rinishlari ko’rsatilgan. Asosiy simmetriya o’qlaridagi o’zgarishlar 7.18-7.21 rasmlarda keltirilgan. 
  
7.8- jadval. Eng ko’p tarqalgan simmetriya guruhlari nuqtasi 
	Nuqtali guruhlar 
	Simmetriya elementlari 
	Geometrik shakli 
	Misollar 
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  7.18-rasm.  4-darajali oyna burama simmetriyali Sn ning metan molekulasidagi holati. 
[image: ] 
  
 

7- 19-rasm.  Suv(a) va ammiak(b) molekulasining simmetriya elementlariO’ng rtarafda chap tarafdagi sxemaning  uyqoridan ko’rinishi ko’rsatilgan. 
 
7.20- rasm. Tetraedrik simmetriyaga tegishli Td va oktaedrning simmetriya figuralari. Ikkala guruh ham kub simmetriyaning hoslisidar. 
7.21- To’ri iksoaedr Ih  nuqtalar guruhi simmetriysi va uni kubga nisbati. 
Har bir simmetriya operasiyasiga simmetriya elementi mos keladi; simmetriya elementlariaylanish o’qlari,teislikda oynali aks etish, inversiya markazi va oynali –aylanish o’qlariga ega bo’ladi (5-11,12,13). 
  
 

 
         
 
 
 
 
 
 
 
 
   
  KIMYOVIY BOG’LANISHNING TABIATI VA KIMYOVIY 
                     BIRIKMALARNING  TUZILISHI[footnoteRef:6]  [6:  H.R. To’xtayev, R.Aristanbekov, K.A. Cho’lponov, S.N. Aminov. Anorganik kimyo (“Farmasiya  “-5720500- bakalavriyat ta’lim yo’nalishi uchun darslik/ O’zR Oliy va o’rta maxsus ta’lim vazirligi.-T.”Nohsir”,2011.194-222 b. 
 ] 

     Kimyoviy bog’lanish haqidagi ta’limot hozirgi zamon  kimyosining asosidir.  Bu  ta’limotsiz  kimyoviy birikmalarning xossalarini va ularning reaktsiyaga kirishish qobiliyatlarini  tushunish  mumkin  emas. 
      Kimyoviy bog’lanishning  uchta asosiy tipi ma’lum:  kovalent,  ion va metall bog’lanish. 
      Kovalent bog’lanish. O’zaro ta’sir etuvchi atomlar elektron bulutlarining umumlashuvi hisobiga vujudga keladigan bog’lanish   kovalent  bog’lanish .  deyiladi.  Kovalent boglanishni tushuntirishning 2 ta usuli bor.  Ular: valent bog’lanish usuli (VBU), molekulyar orbitallar usuli (MOU). 
     Bu boglanish VBUida quyidagicha tushuntiriladi: 
1) kimyoviy   birikma  ikkita  atomdagi  qarama-qarshi  spinli elektronlarning o’zaro juftlashuvi hisobiga vujudga keladi: 
                     H.   +    .H   =   H : H             
2) kimyoviy  birikmada  elektron bulutlar bir-birini qanchalik ko’p qoplasa, bog’ shunchalik mustahkam bo’ladi. 
                                                      ..  .. 
                    .C1       +. Cl    =      : Cl:Cl: 
                                                      ..   .. 
     Kimyoviy birikma 2 xil bo’ladi: 1) qutbli va 2) qutbsiz. 
     Qutbsiz kovalent  bog’lanish  bir  xil atomlar orasida vujudga keladi. H 2,  O2,  Cl2, N2, F2, Br2, I2 va hokazolar kabi birikmalarda qutbsiz kovalent bog’lanish bo’ladi.            2,1 2,1    2,8  2,8    3,07  3,07 
                           H : H      Cl : Cl      N ::: N 
           Qutbli kovalent bog’lanish.  Bunda umumlashgan  elektron  jufti  hechqaysi atom tomon siljimagan bo’ladi,  chunki  har  ikkala  atomning o’ziga elektronni tortish qobiliyati, ya’ni elektromanfiyligi bir xil   
                                                  H 
                     : N + 4.H    →[ H N  H ] 0H 
                                                  H 
         Qutbli kovalent  bog’lanishda elektron jufti (elektron buluti) elektromanfiyligi katta  atom  tomon  siljigan  bo’ladi.  Boglovchi elektron juftining siljishi polyarizatsiya (qutblanish) deyiladi.  HCl molekulasida bir  taraflama  qutblanish  bo’lgani  uchun xlor yadrosi yaqinidagi elektron bulut zichligi katta.  (+) va (-) elektrik markazlari molekulada bitta nuqtaga tushmaydi.  Ular bir-biridan qan-daydir l masofada bo’ladi. Molekula kichik elektrik dipolga aylanadi. Natijada molekulaning bir qismi (+) musbat, ikkinchi qismi (-) zaryadlangan bo’ladi. Molekuladagi bunday bog’lanishlar polyar yoki geteropolyar bog’lanishlar deyiladi.  H 42 0O, H 42 0S, HCl, NH 43 0, HF va boshqalarda  qutbli  kovalent  bog’lanish  kuzatiladi.  Suv  molekulasida elektron  juftlar  kislorod atomiga,  vodorod ftorid molekulasida ftor atomiga yaqinroq joylashgan. 
Ular nosimmetrik molekulalardir. 
                                 2,1    2,8                                     H      Cl 
         Molekulaning qutblanish darajasi dipol momenti ( m*l) bilan o’lchanadi.                 
     Dipol momenti debaylarda o’lchanadi (golland fizigi Debay sharafiga).        1D = 10 -18        elektrostatik zaryad birligiga  yoki  1D = 3,33 5. 10 -30  kulon . metrga teng 
               KOVALENT BOG’LANISH  HOSIL QILISH  USLUBI 
     Kovalent bog’lanish juftlashmagan  elektronlar  hisobiga hosil bo’ladi. Qo’zg’almagan azot atomida 3 ta toq elektron bor. 
                        ┌─┬─┬─┐                  N ─┼─┴─┴─┘ 
                   └─┘ 2p                    2s 
     Demak, atomdagi juftlashmagan elektronlar hisobiga 3ta  kovalent bog’  hosil  bo’ladi.  N 2  va NH3  molekulalarida azotning kovalentligi  3  ga teng. 
                            ..                        ..             
                           N :   + 3H.  = H:N:H 
                            .                          ..                                                         H 
     Qo’zg’almagan uglerod  atomida  2ta juftlashmagan elektron bo’lganligi uchun 2ta kovalent bog’  hosil qiladi. 
                          ┌─┬─┬─┐ 
                    ┌─┼─┴─┴─┘ 
                    └─┘  2p                      2s 
     CO2  va  CH4  larda uglerod atomi qo’zg’olgan holatga o’tganligi uchun 4ta kovalent bog’ hosil qiladi. Bunda bog’ hosil bo’lish jarayoni ko’p energiya ajralib chiqishi bilan boradi.       
              
 
                           ┌─┬─┬─┐                        ┌─┬─┬─┐                   S ┌─┼─┴─┴─┘  ------ S*   ┌─┼─┴─┴─┘ 
                     └─┘  2p                              └─┘  2p                      2s                                        2s 
     Kislorod va ftor atomlari bo’sh orbitallarga ega  emas.  Bunda juftlashmagan elektronlar  sonini oshirish uchun elektronlar 3s orbitalga o’tish kerak,  lekin bunda juda ko’p energiya sarflanishi kerak, u yangi  bog’ hosil bo’lishini qoplamaydi va shuning uchun yangi bog’ hosil bo’lmaydi. Shuning uchun kislorod atomida faqat 2ta, ftor atomida bitta juftlashmagan elektron bor. Bu elementlar uchun doimiy va- lentlik xarakterli bo’lib, kislorod 2 va ftor 1 valentli. 
     III va boshqa davr elementlari d pog’onachadagi elektronlarni qo’zg’olgan holatda keyingi pog’onaning s va p  pog’onachalariga o’tkazishi mumkin.  Bunda juftlashmagan elektronlar soni ortadi. Masalan: Cl ning qo’zg’olmagan holatda 1  ta  juftlashmagan  elektroni bor.   
[bookmark: _Toc99211594]                                  ┌─┬─┬─┬─┬─┐ 
                 ┌─┬─┬─┼─┴─┴─┴─┴─┘      Cl  ┌─┼─┴─┴─┘   3d            HClO 
           └─┘ 3p 
         3s 
     Xlorning 3ta qo’zg’olgan holati ma’lum. 
                                          ┌─┬─┬─┬─┬─┐ 
                         ┌─┬─┬─┼─┴─┴─┴─┴─┘ 
     Cl *       ┌─┼─┴─┴─┘   3d            HClO2 
                   └─┘ 3p 
                    3s 
                                            ┌─┬─┬─┬─┬─┐ 
                           ┌─┬─┬─┼─┴─┴─┴─┴─┘ 
     Cl**        ┌─┼─┴─┴─┘   3d            HClO3 
                     └─┘ 3p 
            3s 
                                             ┌─┬─┬─┬─┬─┐ 
                            ┌─┬─┬─┼─┴─┴─┴─┴─┘ 
     Cl ***       ┌─┼─┴─┴─┘   3d            HClO4 
                       └─┘ 3p             3s 
     Shuning uchun ftor atomidan farq qilib,  xlor 1,  3,  5, 7 valentli bo’lishi mumkin.  Oltingugurt atomida 3d pogonacha ham bor va u 4, 6 valentliklarni ham namoyon qiladi - SO2,  SCl4,  SF6. 
     Ko’pchilik holatlarda  kovalent  boglanishlar   elektronlarning juftlashishlari tufayli sodir bo’ladi. 
                            H 
                            .*                                                    H.*N: 
                            .*                             H 
     Bu yerda  nuqtalar bilan avval azotga tegishli,  * bilan avval vodorodga tegishli bo’lgan elektronlar ko’rsatilgan.  8 ta elektron dan 6  tasi 3 ta kovalent bog’  hosil qilishda ishtirok etadi.  Lekin 2ta elektron faqat azotga tegishli va bo’linmagan elektronlar  juftini  hosil qiladi.  Bu elektronlar jufti bo’sh orbitali bor bo’lgan boshqa atom bilan kovalent bog’lanish hosil qiladi.  Bo’sh 1s  orbital vodorod ionida bor.    
                                  ┌─┐ 
                       H +      └─┘ 
     Masalan: ammiakning  vodorod ioni bilan ta’sirlashuvi natijasida kovalent bog’ hosil bo’ladi. Azotning bo’linmagan elektron jufti  ikkala atom uchun umumiy bo’lib qoladi va NH4+  ioni hosil bo’ladi: 
                                                        ┌─        ─┐+ 
                   H       ┌─┐                   │   H        │ 
               H.N: +   └─┘  H +    →   │H.N:H    │ 
                   H                                  │     H      │ 
                                                        └─           ┘ 
     Bunda kovalent  bog’lanish oldin azot (donor)ga tegishli elektronlar hisobiga vodorod atomi (aktseptor)dan orbital berilishi hisobiga hosil  bo’ladi.  Shuning uchun bunday bog’lanish donor-aktseptor bog’lanish deyiladi. 
     Tajribalar natijasida  to’rttala  N-H bog’lari ham bir xilligi topilgan. Bundan donor-akseptor  bog’lanish  tufayli  hosil  bo’lgan boglar juftlashgan  elektronlar  hisobiga hosil bo’lgan boglardan farq qilmaydi degan xulosa kelib chiqadi. Donorakseptor bog’ga yana bir misol- N 2 O.  Uning struktura tuzilishi O=N  = O . Bundan markaziy azot atomi boshqa atomlar bilan  5  orbital,  ya’ni  10   ta  umumiy elektron soniga  ega fikr chiqadi.  Shuning uchun bu formula noto’g’ri hisoblanadi. Azot (I) oksidni struktura  formulasini  ko’rib,  har bir atomga tegishli elektronlarni 5 .  0va * bilan belgilaymiz: 
                        ..       * *         
                      :O.*  .*  N * .   : N :                                     
     Markaziy azot atomida juftlashmagan elektron hisobiga, 2 chisi kovalent bog’lanish hosil qiladi.                      
       Shunday qilib, kislorod atomidagi elektron qavatlar to’ldirilgan,  ularda 8 ta elektron barqaror qavat hosil qilgan. Lekin eng chetdagi azot atomida 6 ta elektron bor,  demak oxirgi azot elektronlar aktseptori bo’lishi mumkin. Uning yonidagi markaziy atom bo’lsa bo’linmagan elektron juftiga ega,  va u donor  bo’lishi  mumkin.  Bu azot atomlari orasida donor aktseptor bog’lanish hosil bo’lishiga olib kelib, yana bitta kovalent bog’ hosil qiladi.      
     Demak, N2O ni tarkibidagi har bir atom  8 ta  dan  elektroni bor barqaror  qavatni hosil qiladi.  Agar donor-aktseptor bog’lanish tufayli hosil bo’lgan bog’ni struktura formulasi:   
                          O=N=N 
 Markazdagi azot atomining kovalentligi 4ga chetdagi azotning kovalentligi 1ga teng. Yuqorida keltirilgan misollar  atomlar  kovalent  bog’lanishni har xil holatlarda hosil qilishini ko’rsatadi. Kovalent bog’lar:      1) qo’zg’olmagan atomdagi juftlashmagan elektronlar;      2) qo’zgolgan atomdagi elektronlar juftining yakkalanishi va      3) donor-aktseptor usulida hosil bo’lishi mumkin. 
     Lekin ayni  atomning  kovalent boglari soni chegaralangan.  U valent orbitalllar soni bilan aniqlanadi,  bu orbitallar soni kovalent bog’  hosil qilishdagi energetik jihatdan qulay holatlar sonidir. Kvant-mexanik hisoblashlar bunday orbitallarga tashqi  s,  p   va tashqaridan   2d   orbitallar kirishini ko’rsatadi.  Xlor va oltingugurt misolida d orbitallar ham ishtirok etishini ko’rdik. 
     2-davr elementlarining  eng chetki elektron qavatida 4 ta orbital bor.  Demak,  ularning valent orbitallariga 8  ta  elektron joylashtirish mumkin. Bu davr elementlarining maksimal kovalentliklari 4 ga teng. 
     3- va  keyingi davr elementlarida kovalent bog’ hosil qilishda s, p hamda d orbitallar ishtirok etadi.  d  elementlarning  shunday birikmalari borki, bunda kovalent bog hosil qilishda s, p (4ta) va  d (5ta) orbitallar ishtirok etadi va maksimal valentligi   9  ga  teng bo’ladi. Atomning ma’lum bir kovalent bog’lar hosil qilish qobiliyati kovalent bog’ning  to’yinganligi   deyiladi. 
 
                      BOG’NING   YO’NALUVCHANLIGI 
     Elektron bulutlarning  shakli  har  xil bo’lgani uchun ularning bir-birini qoplashi ham har xil usullarda bo’ladi.  Elektron bulutlarning qoplanishi  va simmetriyasiga qarab bog’lar - sigma ( s-s),  pi ( -p) va delta ( d -d) bog’larga bo’linadi.       s  - s   bog’lanish o’zaro birikuvchi atomlar orasida birgina  valent chiziq bilan tasvirlanadigan yakka bog’lanish hosil bo’lganda s  elektron bulutlarning o’zaro qoplanish fazosi atom markazlarini tutashtiruvchi chiziqda yotsa hosil bo’ladi. 
      p  -  p   bog’lanishda  elektron  bulutlarning qoplanish fazosi atom markazlarini tutashtiruvchi chiziqni ikki tarafidan yotadi .       d  - d   bog’lanishda to’rttala elektron  bulutlarning  qoplanishidan hosil bo’ladi.     s  -orbitallarning elektronlari sigma bog’lanishda ishtirok etadi. 
                     H2            →       H - H 
     Sigma bog’lanishda p- elektronlar ham ishtirok etadi.  HF molekulasida vodorodning bitta s elektroni  va  ftorning  p-elektroni bitta sigma bog’ hosil qiladi. 
F 2  molekulasida 2ta   p-elektron sigma bog’ hosil qilib 2 ta atomni bog’laydi.      d-elektronlar sigma va pi bog’lar hosil qilishda qatnashadi. 
    Azot molekulasining hosil bo’lishini ko’rib  chiqamiz.  Har  bir azot atomi  3tadan  p-elektronlarga ega.  Elektron bulutlar o’zaro perpendikulyar 3 xil yo’nalishda bir-birini qoplagan.  Bu boglar bir xil emas: bittasi sigma ikkitasi pi bog.      D-  elektronlar sigma, pi va delta bog’ hosil qilishda qatnashadi. 
 
                         GIBRIDLANISH NAZARIYASI 
     Atomlar orasidagi boglanish odatda har xil  energetik  holatlarda bo’lgan elektronlar orasida boradi. Atom orbitallarning gibridlanishi quyidagi xulosaga asoslanadi,  bunda atomdagi s,  p,  d  elektron bulutlar bir xilda molekula hosil qilganda siljiydi, shuning uchun bu atomlar elektron buluti bir-birini yaxshi qoplaydi.Valent elektronlar buluti bir-birini yaxshi qoplashi  kimyoviy  bog’ning mustahkam bo’lishiga va atomda qo’shimcha energiya zahirasi yuzaga kelishiga sabab bo’ladi. 
     Masalan , BeF2  molekulasini olsak. Har bir ftor atomi bittadan juftlashmagan elektronlarga ega.  Bu elektron kovalent bog’ hosil  qilishda  ishtirok  etadi.  Berilliy atomi qo’zg’almagan holatda juftlashmagan elektronlarga ega emas. Berilliy atomi qo’zg’algan holatga  o’tganda 2s holatda 1 elektronga va 2r holatda 1 elektronga ega bo’lib bu elektron  bulutlarning  qo’shilishidan  sp  gibridlanish yuzaga keladi. Shunday qilib, berilliy xlorid molekulasi chiziqli tuzilishga ega. Valent bog’lar orasidagi burchak 180 o  . 
     Bor ftorid molekulasida esa 1s va 2p orbitaldan uchta yangi sp2 gibrid orbitallar hosil bo’ladi.  Bu erda bog’lar orasida hosil bo’ladigan burchak 120o  bo’ladi. Agar gibridlanish 1s va 3p orbitallar  orasida hosil bo’lsa,  bunday gibridlanish sp3 gibridlanish deyiladi. 
Metan  va  uglerod(IV)  xlorid  molekulalari ana shunday tuzilishga ega.   
         
                 MARKAZIY ATOMDAGI BOG’LANMAGAN ELEKTRONLAR 
                  JUFTINING   MOLEKULA TUZILISHIGA  TA’SIRI 
     Metan, suv, va ammiak molekulalari valent burchaklar qiymati metanda 109,28 o ,  ammiakda 107,5 o  va suvda 104,5 o . Valent bog’lanishlar nazariyasiga ko’ra buning sababi, markaziy atomdagi bo’linmagan elektron juftlarning ta’siridir. Metan, ammiak va suv qatorida  bo’linmagan  elektronlar jufti 2 tadan to 4 gacha ortadi.Ana shu tufayli valent burchaklarda qisqarish kuzatiladi. 
 
                           MOLEKULYAR ORBITALLAR USULI 
     Valent bog’lanishlar usuli, elektron orbitallarning gibridlanish usuli  bilan uyg’unlashgan holda turli tuman moddalarning tuzilishi, molekuladagi valent   bog’larning  yo’nalishi,  molekulalarning geometriyasini juda ko’p moddalar uchun to’g’ri tushuntiradi. 
     Ba’zi moddalarda elektron juftlar yordamisiz boglanish yuzaga kelib chiqadi. Masalan, XIX asrning oxirida Tomson molekulyar vodorod ionini vodorod (H2+)molekulasini elektronlar bilan bombardimon qilib oldi. 
     Bunga asoslanib 2 yadro bir-biri bilan birgina elektron yordamida boglana oladi degan xulosa kelib chiqadi. 
     Tarkibida toq elektronlar bo’lgan moddalargina magnitga  tortiladi.  Kislorodni valent bog’lanishlar usuliga asoslanib unda toq elektronlar borligini ko’rsata  olmaymiz.  Lekin  kislorod  qattiq holda magnitga tortiladi.  Buni valent bog’lanishlar usuli tushuntirib beraolmaydi. 
     Erkin radikallar  tarkibida ham juftlanmagan elektronlar bo’ladi. 
     Benzolga o’xshash aromatik uglevodorodlarning tuzilishini valent bog’lanishlar tushuntirib bera olmaydi.   Molekula hosil  bo’lishida toq elektronlarning rolini ko’rsatadigan nazariya 1932 yilda Xund va Malliken tomonidan yaratilgan bo’lib, bu nazariya molekulyar orbitallar nazariyasi nomini oldi. 
     Molekulyar orbitallar nazariyasini yaratishda  atom  orbitallarning tuzilishi haqidagi kvant-mexanik tasavvurlarni molekula tuzilishi uchun qo’llash mumkin deb hisoblandi. 
     Farqi shundaki, atom bir markazli (bir yadroli) sistema bo’lsa, molekula ko’p markazli sistemadir.  Bu nazariyaga ko’ra,  har  qaysi elektron molekuladagi  barcha yadro va ko’p markazli orbitallar ta’sirida bo’lishi e’tiborga olinadi. 
     Molekulyar orbitallar  (MO)  usulining  bir  necha variantlari bor. Atom orbitallarining  chiziqli  kombinatsiya  usuli  (LKAO  yoki AOCHK) eng ko’p qo’llaniladigan variant.  Bu usulda elektronning molekulyar to’lqin funktsiyasi, o’sha molekulani tashkil etgan barcha atomlardagi elektronlarning to’lqin funktsiyalaridan kelib chiqadigan chiziqli kombinatsiya, ya’ni molekulyar orbitallarni tasvirlovchi funktsiyalarni molekulani  tashkil etgan atomning funktsiyalarini bir-biriga qo’shish va bir-biridan ayirish natijasida topiladi. 
     Agar biz  tarkibida 1ta elektron va 2 yadro bo’lgan molekulani nazarda tutsak,  ayni sistemada elektron harakatini 2 ta  funktsiya bilan izohlash mumkin. 
     Birinchisi              ω 1 = C1 ϕ1 + C2 ϕ2  
     Ikkinchisi              ω2   = C1 ϕ1 - C2 ϕ2  
      C1 , C2   - koeffitsientlar 
      ω 1  ϕ1   -   ayni elektronning I va II yadroga oid funksiyalari       ϕ1  - simmetrik funksiya        ϕ2 - antisimmetrik funksiya 
     Agar elektron bog’lanayotgan atomlar yadrolaridan tashqarida joylashgan bo’lsa,, elektron bulut yadrolar orasida zichlana olmaydi,  binobarin yadrolar bir-biridan uzoqlashadi.  Elektronning bunday holatiga bo’shashtiruvchi orbital  mos keladi.  Bunday molekulyar orbitalda 2 ta yadro oralig’ida elektronlarning zichligi juda kichik bo’ladi.  Bunday orbital molekulaning turgunligini kamaytiradi. 
)b) a)

     Agar elektronning harakati simmetrik funktsiya bilan ifodalansa, elektron buluti yadrolar orasida juda zich holatni  egalllaydi, buning natijasida  yadrolar bir-biriga tortiladi va ular o’zaro birikadi. Bu orbital bog’lovchi orbital deb atalib,  bir xil  zaryadga ega bo’lgan zarrachalar - yadrolarni bir-biridan itarilishini kuchsiz- lantirib, kimyoviy bog’lanishni kuchaytiradi. 
     Molekulaning barqaror yoki barqaror emasligi uning tarkibidagi bog’lovchi va bo’shashtiruvchi elektron orbitallarning nisbiy miqdoriga bog’liq bo’ladi. Agar sistemada 1  ta bo’shashtiruvchi orbital hosil bo’lsa, u 1  ta bog’lovchi orbitalning ta’sirini yo’q qiladi.  
     Molekulyar orbitallar  usulida molekula tarkibidagi elektronlarning o’zaro  ta’siri  e’tiborga  olinmaydi.  Atomda  har  qaysi elektron orbital s,  p,  d,  f    harflar bilan ifodalangani kabi, molekulyar orbitallar ham ϕ,π, λ  va σ harflari bilan belgilanadi. 
      Atom orbitaldagi elektronning energiyasi bosh va orbital kvant sonlarga bog’liq bo’lib, magnit kvant songa bog’liq emas. Molekulyar orbitaldagi elektronning energiyasi ayni orbitalning yo’nalishiga, ya’ni magnit kvant songa  ham  bog’liq,  chunki  molekulada  yadrolarni bir-biriga bog’lab turgan yo’nalish boshqa yo’nalishlardan farq qiladi. 
       Molekulada elektronning harakat momenti proektsiyasini atom yadrolarini bo’shashtiruvchi o’qqa nisbatan kattaligini xarakterlash uchun magnit kvant soni 
 m ga o’xshash molekulyar kvant son -  λ kiritilgan.       λ = 0, bunday holat  σ holat deyiladi, bu holatni qabul qiladigan lektronlarning maksimal soni 2ga teng.      λ =   ±1 bo’lsa,   π holat deyiladi.  Bu holatda eng ko’pi bilan 4ta elektron bo’lishi mumkin. 
     Molekulyar orbitallarning  elektronlar bilan to’lib borishi ham xuddi atom orbitallardagi kabi Pauli printsipiga va Xund qoidasiga bo’ysunadi. MO usulida bog’lovchi  orbitallardagi  elektronlar  soni bo’shashtiruvchi orbitallardagi elektronlar sonidan ko’p bo’lsa,  kimyoviy bog’ hosil bo’ladi.  Kimyoviy bog’lar sonini quyidagi formula bo’yicha hisoblanadi.       2H(1s1) →H2[σbog’l 1s)2]   
                                 

	                    	b.t.=[image: ]=1,0 
                            
 H(1s1)+H+(1so)→H2+[(σbog’1s1)].  
 
	            	[image: ]b.t.=[image: ]= 0,5 
 
          He(1s2)+He+(1s1)→ He2[(σbog’l 1s)2(σbo’shast 1s)1]. 
 
    
[image: ]   b.t.=[image: ]= 0,5   
N(2s22p3) + N(2s22p3) → N2[(σ bog’l  2p)2 ( πbog’l 2p2)2 ( σ bo’sh 2po)2( πbo’sh 2po)2].  
 
 
[image: ]    b.t.=[image: ]= 3  
C(2s22p2) +O(2s22p4 )→CO[(σ bog’l  2p)2( πbog’l 2p2)2 ( σ bo’sh 2po)2 
( πbo’sh 2po)2].    
                      
[image: ]b.t.=[image: ]= 3 
Molekular orbitallarning afzalliklari. Valent bog’lanishlar usulidan  molekular orbitallar usuli bir qancha afzalliklarga ega:   
 -bu usul har qanday yadrolar sistemasi va elektronlar barqarorligini tushuntira oladi; 
     -molekular orbitallar usuli molekulalarning va kompleks birikmalarning magnit va optik xossalarini to’g’ri tushunturadi; 
      -molekuladagi har bir elektronning holatini baholash imkoniyatini beradi.  
 
                     MOLEKULALARARO TA’SIRLAR 
     Molekulalar orasida  orientatsion,  induktsion  va  dispersion ta’sirlar mavjud.  
Ular 3 ga bo’linadi:  orientatsion, induktsion va orientatsion. 
     Dispersion- molekulalar  orasida bir lahzada yuzaga keladigan mikrodipollar hosil bo’lishiga asoslangan.Molekulalar  yaqinlashganda mikrodipollar paydo bo’ladi, bunda molekulular tortiladi. Agar ikki molekulada mikrodipollar baravariga paydo bo’lmasa ular bir-biridan uzoqlashadi. 
     Orientatsion ta’sirlar- qutblangan molekulalar orasida  yuzaga keladi. Molekulalarning tartibsiz  issiqlik  harakati  tufayli bir xil zaryadlangan dipollarning uchlari bir-biridan uzoqlashadi, qarama-qarshi zaryadlangan uchlari esa bir-biriga tortiladi. 
     Molekulalar qanchalik qutblangan bo’lsa ular bir-biriga shunchalik kuchli tortiladi. 
     Induktsion ta’sir - molekulalarda yuzaga  keladigan  induktsiyalangan dipollar hisobiga sodir bo’ladi. Faraz qilaylik, qutblangan va qutblanmagan molekulalarning uchlari uchrashdi.  Qutblangan molekulalar ta’sirida qutblanmagan molekulalar egiladi va unda qoldiq (induktsiyalangan)  dipol  paydo  bo’ladi.Induktsiyalangan  dipol o’z navbatida polyar molekulaning elektrik dipol momentini kuchaytiradi.Ko’rib chiqilgan molekulalaro ta’sir 2 ta narsaga boQliq. 
1) molekulaning qutblanganligiga 2) molekulaning deformatsiyalanishiga. 
     Agar qutblanganlik ko’p bo’lsa orientatsion ta’sir ustun bo’ladi. 
Agar deformatsiyalanish ko’p bo’lsa dispersion  ta’sir  ustun  bo’ladi.Induktsion ta’sir ikkala holatga ham bog’liq. 
     Elektron berilmasdan yuzaga keladigan ta’sirlar Van-der-vaals ta’sir  kuchlari deyiladi. 
     Molekulalaro elektrik o’zaro ta’sir  kuchlarini  o’rganish  gaz, suyuq va  qattiq  moddalarning  xossalari va tuzilishini tushuntirish uchun katta ahamiyatga ega.      Van-der-vaals kuchlari molekulalarning tortilishi va agregatsiyalanishida, gaz moddalaraning suqlikka va qattiq moddalarga  aylanishiga sababchi bo’ladi. 
     Kovalent bog’lanishga nisbatan van-der-vaals  ta’sir  kuchlari juda bo’sh bo’ladi.  Masalan , xlor molekulasining atomlarga ajralish energiyasining qiymati 243 kJ/mol, xlor kristallarining gazga aylanish energiyasi 25 kJ/mol. 
     Kimyoviy boglanishni yaxshi bilish dorivor  moddalarning  eritmalardagi ta’sir mexanizmini to’g’ri anglashda katta ahamiyatga ega bo’ladi. 
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