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 Lewis Yapısı 

 Dublet-Oktet Kuralı 

a) Kimyasal Bağlanma (Birincil Bağlanma) 
1. İyonik Bağlanma 

2. Kovalent Bağlanma 
 Polar Kovalent Bağ 

 Apolar Kovalent Bağ 

 Koordine Kovalent Bağ 

3. Metalik bağ (elektron denizi modeli)

b) Bağ enerjisi

c) Moleküller Arası Etkileşimler (İkincil Bağlanma)



KİMYASAL BAĞLAR
 Bileşiğin en küçük parçası olan ve en az iki atomun 

birleşmesinden meydana gelen kararlı yapı moleküldür. 

 Moleküldeki atomları bir arada tutan kuvvet ise kimyasal 
bağlardır.



 Kimyasal bağlanma için atomun valans (dış yörünge) 
elektronları önemlidir.

 Atomlar arası e- transferi sonucu iyonik bağ oluşur

 e- ların ortaklaşa kullanımı soncu kovalent bağ oluşur.

 Atomlar kararlı yapıya ulaşmak için için soy gazların 
elektron dizilişine sahip olma eğilimindedirler 
(dublet-oktet kuralı)

Atomların valans elektron sayısı aynı zamanda periyodik cetveldeki grup numaralarını da belirler

Atomların en dış enerji düzeyinde bulunan 
elektronlarına "valans (değerlik) elektronları"
adı verilir. 





LEWİS YAPISI
 Atom yapısında, atom çekirdeği ile etrafında bulunan 

elektronlar arasındaki elektrostatik çekim kuvveti 
büyük önem taşır. Bu çekim kuvveti elektronlar 
çekirdekten uzaklaştıkça azalır. 

 Dış seviyede bulunan elektronlar çekirdek tarafından 
en az çekilen elektronlardır. Bu nedenle, kimyasal 
bağlanmada etkin olan elektronlar dış seviye 
elektronlarıdır.

 Anlatım kolaylığı sağlamak için LEWİS sembolleri 
oluşturmuştur.

 Bir element sembolünün etrafında valans (değerlik) 
elektrolarının nokta şeklinde belirtilmesiyle "Lewis 
sembolü (yapısı)" oluşur.
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İYONİK BAĞ
 İyonik bağlar, metallerle ametaller arasında meydana gelen 

elektron alış verişine dayalı bağlardır. 
 Metaller elektron vererek (+) yüklü iyon, ametaller elektron 

alarak (-) yüklü iyon oluştururlar. Bu zıt yüklü iki iyonun 
birbirlerini coulomb çekim kuvveti ile çekmesinden iyonik bağ 
oluşur.

 NaCI bileşiğinde Na atomunun iyonlaşma enerjisi küçük 
olduğundan 1 tane değerlik elektronunu vererek (+1) yüklü iyon, 
klor ise Na atomunun verdiği elektronu alarak (-1) yüklü iyon 
oluşturur. Bu iki iyonun birbirini coulomb çekim kuvveti ile 
çekmesi sonucu NaCI bileşiği oluşur ve meydana gelen bağ 
iyonik bağdır.

 iyonik bağ oluşurken metal ve ametal ne kadar aktifse bağ o 
kadar sağlam olur.





Lewis yapısına göre İyonik Bileşikler



İyonik bileşikler
 Suda çözünürler

 Yüksek kaynama noktasına sahiptirler - iyonlar arası 
çekim kuvveti yüksektir

 İyonik bileşikler katı halde elektriği iletmez.

 Eritilmiş halleri veya sulu çözeltileri elektriği iletir. 









KOVALENT BAĞ
• Ametallerin (C, N, P, S, O, H, F, CI, Br, I) kendi 

aralarında elektron ortaklığı ile oluşturdukları 
bağdır.

• Örnek olarak hidrojen molekülündeki bağı 
incelersek;

• Hidrojenin atom numarası 1 olduğundan, 1 tane 
elektronu vardır. Bu elektron 1s orbitalinde
bulunmaktadır. ıki hidrojen atomundaki birer 
elektronun etkileşmesinden H2 molekülü oluşur, 
aradaki bağ kovalent bağdır. Hidrojen molekülü

H• •H veya H–H şeklinde gösterilir.





•Aynı cins ametal atomları arasında oluşan kovalent bağ apolar, farklı 
cins ametal atomları arasında oluşan kovalent bağ polardır. 
H2 molekülündeki H – H bağı apolar, HCl molekülündeki H – Cl bağı 
polardır.



Lewis yapısına göre kovalent bağ

paylaşılmamış elektron çiftleri=bağ yapmamış elektron çiftleri=lone pairs (LP) 











Kovalent Bileşikler
 En temel yapıtaşları moleküllerdir

 Erime ve kaynama noktaları düşüktür

 Elektrik akımını iletmezler

 Çoğu suda çözünmez



Elektronegatiflik ve Bağ Çeşidi
(Kimyasal Bağların İyonik-Kovalent Karakteri)
 Bağı oluşturan atomların bağ orbitallerindeki elektronları çekme 

kuvvetine elektronegativite denir. En elektronegatif atom Flor olup 
elektronegatifliği 4olarak kabul edilmiştir.

 Atomlar arasındaki elektronegativite farkı 0 ise, bağ apolar kovalenttir.

 Atomlar arasındaki elektronegativite farkı 0 ile 2.0 arasında ise, bağ 
polar kovalenttir,

 Atomlar elektronegativite arasındaki farkı 2.0 den büyük ise, bağ 
iyoniktir.









Koordine Kovalent Bağ
 Bir kimyasal bağda, bağı oluşturan elektronların her 

ikisi birden aynı atom tarafından veriliyorsa bu tür 
bağlar koordine kovalent (koordinasyon) bağ olarak 
adlandırılır.

 Bu tür bileşiklere de kompleks denir. 



Metalik Bağ



Formal Yük
 Formal Yük, atomun valans elektronları ile, bağ sayısı 

ve bağ yapmayan elektronları arasındaki farktır.

Atomun değerlik  (valans) elektronlarının sayısı= grup no, 
bağ sayısı=½(bağ elektronları sayısı)

 Nötr bir moleküldeki formal yüklerin toplamı 0 eşittir.
 poliatomik bir iyon için toplam formal yük iyonun yüküne 

eşit olur.
 Molekülde negatif yükler daha elektronegatif atomlar 

üzerinde olmalıdır.
 Atomlar genelde formal yüke sahip olmama veya mümkün 

olan en düşük formal yüke sahip olma eğilimindedir.

FY= (valans elektron sayısı) -(bağ sayısı+paylaşılmamış e sayısı)





 Aşağıdaki molküleler  veya iyonlar için Lewis yapılarını 
yazıp herbir türün formal yükünü hesaplayınız

 CO2, NO3-, NH4+, HNO3, C2H4, SO42- PCl5, SF6, 
NO SOCl2, ICl4



Lewis Yapısı Yazma
 İlk olarak molekülü oluşturan atomların toplam valans 

elektronları hesaplanır.
 Tahmini bir iskelet yapı çizilir merkez atomla (Merkez 

atom genelde en düşük elektronegativiteye sahip olan diğer 
atomların kendisi ile bağ yaptıkları atomdur) çevre atomlar 
(merkez atoma bağlanan atomlar, H gibi) arasına tekli bağ 
çizilir.

 Çevre atomların etrafına oktet kuralına uygun olarak 
elektronlar  yerleştirilir.

 Toplam valans elektron sayısından fazla kalan elektronlar 
ile  merkez atomun okteti tamalanır.

 Eğer merkez atomun oktetini tamamlayacak kadar elektron 
artmaz ise, merkez atomla çevre atomlar arası çoklu bağ 
eklenir. Karbon, Azot, Oksijen ve Kükürt atomları çoklu 
bağ yapma eğilimindedir.



CO2 molekülünde Oksijen ve karbon atomlarının formal yükleri şöyle bulunur: 
FYO = 6 – (4+ 2 ) = 0 
FYC = 4 – (0 + 4) = 0 



Rezonans
 Bazen tek bir Lewis yapısı  kesin bir şekilde molekülün 

doğru yapısını temsil etmez ve bir molekül için 
elektronların farklı dağıldığı birden fazla Lewis yapısı 
yazılabilir.

 Elektronların farklı dağılabileceği yapılar birbirinin 
rezonansı olarak adlandırılır.

O-O=O ⇔O-O=O





oktet kuralında istisnalar

 Tekli sayıda elektron içeren türler (radikaller), NO.

 Tamamlanamayan oktetler , BF3

 Okteti aşan türler , PCl5, SF6








