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10. ábra

A három 2p pálya felületi képe. A nagyobb főkvantumszámú p pályák hasonló alakúak.
1.1.1.1 d-pályák

d pályákról az n=3 főkvantumszámtól kezdve beszélhetünk. n=3 és l=2 esetén a mágneses kvantumszám ötféle értéket vehet fel, ml=-2, -1, 0, +1, +2, Ily módon öt különböző térbeli irányú d pálya létezik, 3 dxy, 3 dyz, 3 dxz, 

, 3

. Ezek megint csak azonos energiájúak, de alakjuk már eltérő (11. ábra).




11. ábra

Az öt 3d pálya felületi diagramja. Bár a 3

 pálya másképpen néz ki, mint a többi, minden másban ekvivalens a többivel. A nagyobb főkvantumszámú d pályák hasonló alakúak.

1.1.1.2 Az atompályák energiája

A H-atomban az atompályák energiáját csak a főkvantumszám határozza meg. Ezek sorrendje a következőképpen alakul.

1s<2s=2p<3s=3p=3d<4s=4p=4d=4f<5s……

Az azonos energiájú orbitálokat degenerált orbitáloknak hívjuk. Többelektronos atomok esetén az atompályák energiája függ a mellékkvantumszámtól is (12. ábra). 




12. ábra

A felső ábra a H atom energiaszintjeit mutatja. Minden vízszintes vonal egy elektronpályát szimbolizál. Az azonos főkvantumszámú pályák azonos energiájúak.

Az alsó ábrán a többelektronos atomok energiaszintjei láthatók. A elektronpályák energiája a főkvantumszámtól is és a mellékkvantumszámtól is függ.
Ennek oka az elektronok egymás közti taszításában keresendő.

A következő diagram segítségével, a nyilak mentén sorban haladva, könnyen megállapítható a többelektronos atomok energiaszintjeinek sorrendje.

1s

2s
2p

3s
3p
3d

4s
4p
4d
4f

5s
5p
5d
5f
…

6s
6p
6d
6f
… 

1.1.2 Elektronkonfiguráció

Az elektronkonfiguráció megadja, hogy az atompályák hogyan népesednek be, hogyan oszlanak meg közöttük az elektronok. A következőkben a periódusos rendszer első 10 elemén keresztül mutatjuk be, hogy épülnek ki az atomok elektronpályái.

A H atom egy elektront tartalmaz, ez az 1s pályán helyezkedik el. A H atom elektronkonfigurácója a következőképpen reprezentálható.




H






        1s1
A négyzet az 1s orbitált szimbolizálja, a felfelé mutató nyíl az egyik lehetséges spinű elektront. Az ellentétes spinű elektront egy lefelé mutató nyíllal szimbolizáljuk.

A He atom 2 elektronja elvileg a következő módokon helyezkedhet el az 1s pályán.

He                      

Hogy eldönthessük, melyik felel meg a valóságnak a következőket kell figyelembe vennünk.

1.1.2.1 A Pauli-féle kizárási elv

A Pauli kizárási elv kimondja, hogy egy atomon belül nem lehet két olyan elektron, amelynek minden kvantumszáma megegyezik. Ez alapján kizárhatjuk az első két feltételezett elektronkonfigurációt, mivel ezekben az esetekben az 1s pályákon levő mindkét elektronnak azonos lenne a spinkvantumszáma is, a fő-, mellék- és mágneses kvantumszámok mellett. A harmadik felírt elektronkonfiguráció esetében a két elektronnak különbözik a spinkvantumszáma, tehát ez kielégíti a Pauli elvet. Ez az elv egyben azt is jelenti, hogy adott atompályán maximum 2 elektron helyezkedhet el. A Pauli elvet egyszerű megfigyelés is igazolja. Ha a két elektron spinje azonos lenne, az atomnak eredő mágneses tere volna, paramágneses lenne, azaz vonzaná a mágnes. A valóságban ezzel szemben a hidrogén atomnak nincs eredő mágneses tere, és a mágnes enyhén taszítja, azaz diamágneses. A két elektron spinje tehát ellentétes.

A páratlan számú elektront tartalmazó atomok mindig paramágnesesek, a páros számúakat tartalmazók lehetnek para-, vagy diamágnesesek.


A Li atom elektronkonfigurációja: Li     








                                                                    1s2          2s1
Mivel párosítatlan spinű elektront tartalmaz, ezért paramágneses.

A Be atom elektronkonfigurációja:  Be 



diamágneses.








   1s2
      2s2
1.1.2.2 Az árnyékoló hatás többelektronos atomokban

Felmerülhet a kérdés a további atomokat tekintve, hogy miért nagyobb energiájú a 2p, mint a 2s pálya. Ennek kvalitatív magyarázata a következő. A 2s és a 2p pályák nagyobbak, mint az 1s pálya, a rajtuk levő elektronok átlagosan távolabb vannak a magtól. Így az 1s pályán levő két elektron részben leárnyékolja a mag vonzó hatását. Az elektronsűrűség a 2s illetve a 2p pályáknál különbözőképpen változik a magtól kifelé. A 2s pályáé a mag közelében nagyobb, mint a 2p pályáé. A 2s pályán lévő elektronok emiatt viszonylag több időt töltenek a mag közelében, mint a 2p elektronok. Emiatt a 2s pályát kevésbé tudják árnyékolni az 1s elektronok és jobban vonzza a rajta levő elektronokat a mag, tehát kisebb energiájúak, mint a 2p elektronok.

Hasonlóan magyarázható a többi mellékkvantumszámú pálya energiasorrendje is. Adott főkvantumszám esetén ez a sorrend a következő: s<p<d<f.


A B atom elektronkonfigurációja:  B                                               ,  paramágneses.








1s2
   2s2

2p1
A C atom esetén megint csak több lehetséges elektronkonfigurációt tételezhetünk fel. 

C                             és                         vagy                            vagy                          . 


  1s2       2s2                 2p2
1.1.2.3 Hund szabály

A valódi elektronkonfigurációt a Hund szabály segítségével állapíthatjuk meg. Ez kimondja, hogy adott alhéjon belül az elektronok legkedvezőbb elrendeződése, ha maximális a párosítatlan spinű elektronok száma. Ily módon a szén atom elektronkonfigurációja a következő.

C                                                                                                 


    1s2        2s2              2p2
Kísérletileg is igazolható, hogy a C atom paramágneses, sőt az is, hogy két párosítatlan spinű elektronnal rendelkezik, ami a fenti szerkezetet igazolja. A második periódus többi elemeinek elektronszerkezete a következő.

N

              1s2      2s2               2p3
O

              1s2       2s2                2p4
F

               1s2       2s2               2p5
Ne

               1s2       2s2               2p6

A fent ismertetett elvek segítségével a periódusos rendszer többi elemének is felírhatjuk az elektronkonfigurációját. A második periódustól kezdve egyszerűsíthetjük az elektronkonfiguráció felírását úgy, hogy a legkülső héj alatti héjak teljes szerkezete helyett az annak megfelelő nemesgáz képletét írjuk. Például a Na elektronkonfigurációja részletesen felírva 1s2 2s2 2p6 3s1, egyszerűbben pedig 
[Ne] 3s1. 

A felépülési elv azt jelenti, hogy ahogy a protonokat adjuk az atommagokhoz, hogy felépítsük a különböző elemeket, úgy egy-egy elektront is adunk az atompályákhoz, ezáltal meghatározva az atomok elektronszerkezetét. Az eddig ismertetett szabályok alól néhány kivétel adódik mindössze. Pl. az átmeneti fémek esetén a szkandiumtól a rézig a 3d pályák feltöltődése figyelhető meg a Hund szabálynak megfelelően. Két szabálytalanságot is észrevehetünk azonban. A króm (Z=24) elektronkonfigurációja [Ar]4s13d5, és nem a várt [Ar]4s23d4. A rézé pedig [Ar]4s13d10 és nem [Ar]4s23d9. Ezek az eltérések annak köszönhetők, hogy a félig illetve teljesen betöltött d pályák enyhén megnövekedett stabilitást, azaz kisebb energiát jelentenek.

A hatodik periódusban a cézium és a bárium után azt várnánk, hogy a következő elemnél, a lantánnál a 6s pálya betöltődése után a 4f pályák kezdenek el feltöltődni. Ehelyett a La elektronkonfigurációja [Xe]6s25d1. A lantánt követően a lantanidák, vagy más néven ritkaföldfémek esetén már a 4f pályák betöltődése folytatódik. Itt is találunk szabálytalanságot, a gadolínium elektronszerkezete a [Xe]6s24f8 helyett [Xe]6s24f75d1, ami szintén a félig betöltött f pályák extra stabilitásából adódik.

1.2 A periódusos rendszer

1864-ben John Newlands atomtömegük alapján rakta sorba az addig ismert elemeket, és észrevette, hogy minden nyolcadik elemnek hasonlóak a tulajdonságai. Mivel azonban ez a megfigyelés a kalcium utáni elemekre nem volt érvényes, nem vált elterjedtté.

1869-ben Mengyelejev és Lothar Meyer egymástól függetlenül javasoltak egy kiterjedtebb rendszerezést a tulajdonságok ismétlődése alapján. Ez a periódusos rendszer volt a XIX. sz. legfontosabb hozzájárulása a kémiához. Lehetővé tette addig ismeretlen elemek tulajdonságainak előre jóslását. Az 1. táblázatban a Mengyelejev által megjósolt egyik elem, az eka-alumínium és a később felfedezett gallium tulajdonságait hasonlítjuk össze.

1. táblázat

Eka-alumínium (Ea)
Gallium (Ga)

Atomsúlya kb. 68.
Atomsúlya 69,9.

Fém: fajsúlya 5,9, alacsony olvadáspontú, nem illékony, levegővel nem reagál, savakban és lúgokban lassan oldódik.
Fém: fajsúlya 5,94, olvadáspontja 30,15°C, közepes hőmérsékleteken nem illékony, levegővel nem reagál, savakban és lúgokban lassan oldódik.

Oxid: E2O3 képletű, fajsúlya 5,5, savakban EX3 só formájában oldódik. Hidroxidja savakban és lúgokban oldódik.
Oxid: Ga2O3, fajsúlya ismeretlen. savakban oldódik, miközben GaX3 típusú só képződik. A hidroxid savakban és lúgokban oldódik.

Sói: bázikus sókat képez, szulfidja oldhatatlan. Vízmentes kloridja illékonyabb, mint a ZnCl2.
Sói: könnyen hidrolizálnak és bázikus sókat képeznek. A szulfid kicsapható H2S-nel és (NH4)2S-dal speciális körülmények között. A vízmentes klorid illékonyabb, mint a cinkklorid.

Az elemet valószínűleg spektroszkópiai úton fedezik fel.
Spektroszkópiai úton fedezték fel.

Később rájöttek, hogy az atomtömeg növekvő sorrendje nem minden esetben felel meg a tulajdonságok periódusos változásának. Pl. az 18Ar (M=39,95) és a 19K (M=39,10) esetén is fordított a sorrend. A helyes sorrendet a rendszám szabja meg. Rutherford -szórásos kísérleteiből meg tudta néhány elem protonjának számát határozni. 1913-ban Henry Moseley kitalált egy általános mérési módszert a rendszám meghatározására. Nagy energiájú elektronokkal bombázva az adott elemet röntgensugárzás lép ki, amelynek frekvenciája () összefüggésben áll a rendszámmal.



,

ahol a és b konstansok.

A periódusos rendszerben növekvő rendszám szerint állnak az elemek, ami egyben növekvő elektronszámot is jelent (13. ábra). Az elektronszerkezet hasonlósága segít megmagyarázni a hasonló fizikai és kémiai tulajdonságokat.
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13. ábra

Az elemek periódusos rendszere

1.2.1 Az elemek csoportosítása a periódusos rendszeren belül

A periódusos rendszer vízszintes sorait periódusoknak, a függőleges oszlopait csoportoknak nevezzük.

Főcsoport elemeinek (1A-7A) hívjuk a betöltetlen s vagy p alhéjakkal rendelkező elemeket.

A nemesgázok (8A): teljesen betöltött p alhéjjal rendelkező elemek, ill. a He esetén az s alhéj teljesen betöltött.

A átmeneti fémek (1B és 3B-8B) betöltetlen d alhéjjal rendelkező elemek, vagy könnyen képződnek belőlük betöltetlen d pályájú ionok.

A 2B csoportban levő Zn, Cd, Hg se nem főcsoport elemek se nem átmeneti fémek, bár gyakran az utóbbiakhoz sorolják őket.

A lantanidák és aktinidák az f-csoport átmeneti fémei, betöltetlen f-pályákkal rendelkeznek.

A főcsoport elemei és a nemesgázok egy csoporton belül azonos külső elektronkonfigurációval rendelkeznek. Mivel a kémiai kötésben ezek a külső elektronok, ú.n. vegyértékelektronok vesznek részt, ezért az egy csoporton belül levő elemeknek nagyon hasonlóak a kémiai tulajdonságai. Óvatosan kell azonban az elemek tulajdonságait jósolni, ha egy csoporton belül átmegyünk a nemfémes elemektől a félfémeken keresztül a fémekig (pl. a széntől a szilíciumon és germániumon keresztül az ónig és ólomig). Ekkor a tulajdonságok eléggé eltérőek lehetnek. Bár az átmeneti fémek külső elektronszerkezete nem mindig azonos egy csoporton belül, és egy perióduson belül sem teljesen szabályosan változik, mégis ezek az elemek nagyon hasonló tulajdonságokkal rendelkeznek, mivel mindannyian betöltetlen d pályákat tartalmaznak. Ugyanígy a lantanidák és aktinidák is hasonlítanak egymásra a betöltetlen f alhéjak miatt.

Az ionok elektronszerkezete

A főcsoport elemeiből képződő ionok képződésekor stabil nemesgázszerkezet alakul ki. Pl. kationok képződése esetén:
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vagy anionok esetén:
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1s22s22p6 vagy [Ne]

Azokat az ionokat, vagy atomokat és ionokat, amelyek alapállapotban azonos elektronszerkezetűek izoelektronosnak nevezzük.

Az átmeneti fémek esetén, az ionok képződésekor először az ns alhéjról lépnek ki elektronok és nem az (n-1)d héjról, mint azt a beépülés sorrendje alapján feltételeznénk. Ez annak köszönhető, hogy az ionban a d pályák stabilabbak, mint az s pályák. Pl. Mn
[Ar]4s23d5


Mn2+
[Ar]3d5
és nem





Mn2+
[Ar]4s23d3.

1.2.2 A fizikai tulajdonságok periodikus váltakozása

A periódusos rendszeren belül mind a fizikai, mind a kémiai tulajdonságok periodikus változását könnyen megérthetjük, ha bevezetjük az effektív magtöltés fogalmát.

1.2.2.1 Az effektív magtöltés

Az effektív magtöltés magyarázatához tekintsük a He atomot. A He magtöltése +2, de ennek a töltésnek a teljes vonzóerejét csökkenti a két 1s elektron egymást taszító hatása. Így az elektronokat tekintve a magtöltés látszólag valamivel kisebb, mint +2, ezt a látszólagos töltést hívják effektív magtöltésnek (Zeff).

Zeff=Z-
 az árnyékolási tényező.

Az elektronok árnyékoló hatását jól illusztrálja a He két elektronjának eltávolításához szükséges energia. Az első elektronhoz 2373 kJ, a másodikhoz több, mint kétszer akkora, 5248 kJ energia kell. Ez azt jelenti, hogy az első elektron eltávolítása a magtól sokkal könnyebb, vagyis az effektív magtöltés, a mag vonzó hatása az elektronra sokkal kisebb, mint amikor már csak egy elektron van He+-ionban. Ekkor már ugyanis nem hat az elektronok közötti taszító hatás, és az elektron a mag teljes töltésének vonzását "érzi".

Adott héjban levő elektronokat csak az alattuk levő héjakon levő elektronok árnyékolnak, a kijjebb levők nem.

A belső héjak elektronjai sokkal hatásosabban árnyékolnak, mint az azonos héjban levők.

1.2.2.2 Az atomsugár

Az elemek sok fizikai tulajdonsága, mint pl. a sűrűség, a forráspont vagy az olvadáspont az atomok méretétől függ. Elvileg az elektronsűrűség az atommagtól végtelen távolságban válik nullává. Gyakorlati szempontból az atom méretét a következő módon definiáljuk: az a térfogat, amelyen belül az elektronsűrűség 90 %-a megtalálható.

Az atomsugarat fémek esetén a két szomszédos fématom közti távolság felével definiálhatjuk (14.a. ábra).

Kétatomos molekulákként létező elemek esetén az atomok középpontjának a féltávolsága az atomsugár ( 14.b. ábra).




14. ábra

a.: Fémekben az atomsugár a két egymás melletti atom középpontjának féltávolsága.

b.: Kétatomos molekulák esetén az atomsugár a molekulában levő atomok középpontjainak féltávolsága.

Egy perióduson belül, pl. a második periódusban a Li-tól a F-ig csökken az atomsugár. A belső héj elektronszáma változatlan. A magtöltés (Z) balról jobbra haladva nő. Az elektronok ugyanarra a külső héjra lépnek be, ezek egymást árnyékoló hatása sokkal kisebb, mint az alatta levő héjak elektronjaié, ezért az árnyékolási tényező () csak kis mértékben nő. Nő az effektív magtöltés (Zeff), emiatt csökken az atomsugár.

Egy csoporton belül felülről lefelé haladva, pl. a Li-tól a Cs-ig nő az atomsugár. Mivel egyre nagyobb főkvantumszámú pályák épülnek be, és közben az effektív magtöltés változatlan marad, nő az atomok sugara.

1.2.2.3 Az ionsugár

Az ionsugár az ionos vegyületek fizikai és kémiai tulajdonságait befolyásolja.

Az anionok esetében az ionsugár nagyobb, mint az atomsugár, mivel ugyanolyan magtöltés több elektronra hat, a megnövekedett számú elektron jobban taszítja egymást és nagyobb térrészt foglal el.

A kationok sugara viszont kisebbek, mint az eredeti atomé volt, mivel ugyanaz a magtöltés kevesebb elektronra hat, csökken az elektronok közti taszítás és összehúzódik az elektronfelhő.

Egy csoporton belül felülről lefelé haladva az ionátmérők is nőnek.

Ha az anion és kation izoelektronos, azaz azonos számú elektront tartalmaznak, mint pl. a F- és a Na+, a kationok kisebbek, mint az anionok , mivel a magjuk több protont tartalmaz.

Az izoelektronos kationok közül minél nagyobb az ion töltése, annál kisebb a sugara, pl. Al3+<Mg2+<Na+. Anionok esetén fordított a sorrend, pl. F-<O2-, mivel az oxid ionnak kevesebb protonja, van, mint a fluorid ionnak.

Fizikai tulajdonságok változása a periódusos rendszerben

Ahogy egy perióduson belül balról jobbra megyünk, átmenetet figyelhetünk meg a fémektől a félfémeken keresztül a nem fémekhez.

Az alábbi táblázat a fizikai tulajdonságok változását mutatja be a harmadik periódus elemeire.

2. táblázat


Na
Mg
Al
Si
P
S
Cl
Ar

Elem típusa
Fém
Félfém
Nem fém

Szerkezet
Kiterjedt háromdimenziós
P4
S8
Cl2
atomos

Sűrűség (g/cm3)
0,97
1,74
2,70
2,33
1,82
2,07
1,56*
1,40*

Olvadáspont (°C)
98
649
660
1410
44
119
-101
-189

Olvadáshő (kJ/mol)
2,6
9,0
10,8
46,4
0,6
1,4
3,2
1,2

Forráspont (°C)
883
1090
2467
2355
280
445
-34,6
-186

Párolgáshő (kJ/mol)
89,0
128,7
293,7
376,7
12,4
9,6
10,2
6,5

Elektromos vezetőképesség
jó
jó
jó
közepes
rossz
rossz
rossz
rossz

Hővezető-képesség
jó
jó
jó
közepes
rossz
rossz
rossz
rossz

*A Cl2 és az Ar esetén a folyadék sűrűségét adtuk meg a forrásponton.

Az átmeneti fémek, a lantanidák és az aktinidák nem mutatják ezt a periodikus váltakozást.

A periodikus trendek ismeretében könnyen megjósolhatunk bizonyos fizikai tulajdonságokat. Pl. egy csoporton belül egy elem forráspontját közelítően kiszámíthatjuk a közrefogó elemek forráspontjaiból, ha vesszük ezek átlagát.

A következőkben tárgyalandó két fogalom, az ionizációs energia és az elektronaffinitás az elemek kémiai tulajdonságairól ad felvilágosítást, meghatározzák, hogy egy adott elem ionos, vagy molekula vegyületeket képez-e inkább.

1.2.2.4 Ionizációs energia

Az ionizációs energia az a minimális energia, ami a gáz halmazállapotú alapállapotú atomból egy elektron eltávolításához szükséges.

energia + X(g) ( X+(g) + e-


I1 első ionizációs energia

energia + X+(g) ( X2+(g) + e-

I2 második ionizációs energia

.

.

stb.

I1<I2<I3…, mivel az elektron eltávolításával csökken a maradék elektronok egymást taszító hatása, nő az effektív magtöltés, tehát egyre nagyobb energia szükséges a megmaradó elektronok eltávolítására. Az ionizációs energia mindig pozitív érték, amit be kell fektetni az elektron eltávolításának érdekében.

Kis szabálytalanságoktól eltekintve az ionizációs energia a periódusokon belül nő, mivel nő az effektív magtöltés (ld. atom átmérô csökkenése a perióduson belül). A nemesgázoknál kiugró csúcs van, ami azt jelenti, hogy ezekről az atomokról rendkívül nehéz egy elektront leszakítani. Ez összhangban van azzal a tapasztalattal, hogy a nemesgázok kémiailag inertek, nem, vagy csak nagyon nehezen reagálnak kémiai reakciókban. Az alkálifémek ionizációs energiája a legkisebb. A külső héjon levő ns1 elektront hatékonyan árnyékolják a belsô héjak elektronjai, ezért ezek nagyon gyengén vannak kötve. Az alkáliföldfémeké kicsit nagyobb, mert itt két elektron van ugyan a vegyértékhéjon, de ezek nem hatékonyan árnyékolják egymást, viszont a magtöltés nagyobb.

Általánosan a fémek ionizációs energiája viszonylag kicsi, a nem fémeké nagyon nagy. A félfémek a kettő közé esnek. Ez magyarázza, hogy a fémek miért képeznek gyakran kationokat, és a nem fémek anionokat ionos vegyületeikben.

Egy csoporton belül az ionizációs energia felülről lefelé csökken, mivel a vegyértékelektronok távolabb kerülvén a magtól, kevésbé erősen vannak kötve. Ezért a fémes jelleg adott csoporton belül lefelé erősödik. Pl. C(Si(Ge(Sn(Pb.

Az ionizációs energia egy perióduson belüli változásában néhány szabálytalanság is megfigyelhető. A 2A csoportból a 3A csoportba menvén (pl. Be-tól B-ig, vagy Mg-tól Al-ig) csökken az ionizációs energia. A 3A csoport elemeinek np pályán levő egyetlen elektronját az ns2 és a belső elektronok jól árnyékolják. Ezeket tehát könnyebb eltávolítani, mint a párosított ns2 elektronok valamelyikét. A másik szabálytalanság az 5A és 6A csoport elemei között figyelhető meg (pl. N-től O-ig és P-tól S-ig). Az 5A csoport elemeinél (ns2np3) a p elektronok három különböző orbitálon helyezkednek el. A következő elektron már csak valamelyikkel párosítva léphet be, és ennek a két elektronnak a közelsége nagyobb elektrosztatikus taszítást jelent, ami a kisebb ionizációs energiában nyilvánul meg.

1.2.2.5 Elektronaffinitás

Az atomok elektron felvevő képességét az elektronaffinitással jellemezhetjük. Az elektronaffinitás az az energiaváltozás, amely egy mol gázhalmazállapotú atom elektronfelvételét kíséri.

X(g) + e- ( X-(g)

Amennyiben az elektronfelvétel energia leadással jár, az elektronaffinitás negatív értéket vesz fel. Minél nagyobb negatív érték az elektronaffinitás, annál nagyobb az atom tendenciája, hogy elektront vegyen fel.

Egy perióduson belül az elektronaffinitás értéke nő egészen a halogénekig. A halogéneké a legnagyobb, mert stabil nemesgázszerkezet alakul ki egy elektron felvételével.

Az oxigén atom elektronaffinitása negatív érték, ami azt jelenti, hogy a

O(g) + e- ( O-(g)

folyamat energetikailag kedvező. Az O--ion elektronaffinitása viszont,

O-(g) +e- ( O2-(g)

már pozitív érték (780 kJ/mol), bár stabil nemesgázszerkezet alakult ki. A második felvett elektron miatt létrejövő taszítás destabilizálja az iont. Ez a folyamat tehát a gázfázisban energetikailag kedvezőtlen. Ennek ellenére szilárd fázisban nagyon gyakran előfordul az oxidion, mert a szomszédos kationok stabilizálják.

1.2.3 A kémiai tulajdonságok változása a periódusos rendszerben

Egy csoporton belül a kémiai tulajdonságok nagyon hasonlóak. A csoport első tagja azonban kissé kilóg a sorból, amit annak nagyon kicsi mérete okoz.

Két-két átlóban elhelyezkedő elem is mutat hasonló tulajdonságokat, ez az ú.n. diagonális szabály. A legerősebb ilyen kapcsolat a következő elemek között van.

Li
Be
B
C

Na
Mg
Al
Si

Egy csoporton belül is figyelembe kell azonban venni, hogy csak azonos fajta elemek hasonlíthatóak össze, a nem fémek, félfémek és fémek egymástól eléggé eltérő kémiai tulajdonságokkal bírhatnak.

Kémiai kötés, molekulák

A kémiai kötés létrejöttében csak a külső vegyértékelektronok vesznek részt. Ezért hasonló kémiai tulajdonságúak az azonos külső elektronkonfigurációval rendelkező atomok.

A kémiai kötések kialakulásának magyarázatakor az ú.n. Lewis
 vegyjeleket használjuk, ahol az elem vegyjele mellett minden pont egy vegyértékelektronnak felel meg. Pl.





 EMBED Equation.2  












A kémiai kötéseknek négy alaptípusa van, az ionos, a kovalens, a fémes és a van der Waals kötés. Ezek közül a Bohr-féle atommodell alapján az első kettőt már magyarázni lehet.

1.2.4 Ionos vegyületet képező elemek

A kis ionizációs energiájú és a nagy elektronaffinitású elemek, (a nemesgáz konfigurációhoz közel álló elemek), mint az alkálifémek, alkáliföldfémek, valamint a halogének és az oxigén hajlamosak ionos vegyületek létrehozására.

Pl. 
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Li+
    

-      (LiF)

                1s22s1        1s22s22p5      1s2      1s22s22p6
A Li atom egy elektron leadásával, a F atom egy elektron felvételével stabil nemesgázszerkezetet alakít ki.

A Li+F- egységet az elektrosztatikus vonzás tartja össze. A teljesség kedvéért meg kell azonban jegyeznünk, hogy jelen van a magok közti és az elektronok közti taszítóhatás is, ami azonban csak nagyon kis távolságban hat. Az ionokat összetartó vonzás, a Coulomb kölcsönhatási energia a következőképpen írható fel.



, ahol

QLi+ és QF- a Li+ és F--ionok töltése, r a két ion középpontja közti távolság, k arányossági tényező. Mivel a kation töltése pozitív, az anioné negatív, E negatív érték, azaz az ionos kötés képződése energia felszabadulással járó folyamat.

Más példák ionos vegyületek képződésére:

2 

+ 

( 2 Li+  

2-


(Li2O)

3 

 + 2 

 ( 3 Mg2+ 2

3-

(Mg3N2)

Az ionos vegyületek rácsenergiája

A szilárd halmazállapotban levő ionos vegyületek képződésének magyarázatára nem elegendő ionizációs energia és az elektronaffinitás figyelembe vétele. Ezek a mennyiségek ugyanis gáz halmazállapotú részecskékre vonatkoznak. Szilárd halmazállapotban viszont minden iont több ellentétes töltésű ion vesz körül és ezek kölcsönhatásától is függ a vegyület stabilitása. Ennek kvantitatív leírására szolgál a rácsenergia, (U) ami egy mol szilárd ionos vegyület gázhalmazállapotú ionokra bontásához szükséges energiamennyiség.

A rácsenergia meghatározása a Born-Haber ciklus segítségével

A rácsenergia közvetlenül nem mérhető. A Max Born
 és Fritz Haber
 által adott módszer Hess törvénye alapján határozza meg a rácsenergiát az ionizációs energia, elektronaffinitás és más atom ill. molekulasajátságok mérésével. (Hess törvénye kimondja, hogy a reakcióhő független attól, hogy milyen lépéseken keresztül jutunk el a kiindulási anyagoktól a végtermékekig (ld. 3.2.4. fejezet).)

A LiF képződésének példáján mutatjuk be a módszert. A LiF képződését felírjuk egy lépésben és több egymást követő lépésként. Az így kapott körfolyamatot lásd a 15. ábrán.




15. ábra

A LiF képződésének Born-Haber ciklusa.
1. Li (sz) ( Li (g)


(H1o=155.2 kJ


szublimációs energia

2. ˝ F2 (g) ( F (g)


(H2o=75.3 kJ


disszociációs energia

3. Li (g) ( Li+ (g) + e-

(H3o=520 kJ


ionizációs energia

4. F (g) + e- ( F- (g)


(H4o=-333 kJ


elektronaffinitás

5. Li+ (g) + F- (g) ( LiF (sz)
(H5o=?

6. Li (sz) + ˝ F2 (g) ( LiF (sz)
(Hteljeso=-594.1 kJ

Az 5. folyamat megfordítottja adja a rácsenergiát.

Hess törvénye alapján (Hteljeso = (H1o + (H2o + (H3o + (H4o + (H5o
Ebből (H5o=-1012 kJ-nak adódik, vagyis a rácsenergia U=+1012 kJ. A rácsenergia mindig pozitív, és minél nagyobb annál stabilabb az ionos vegyület. A kétszeres töltéssel rendelkező ionokat tartalmazó vegyületek (pl. Na2O, MgCl2, MgO) stabilabbak, mint az egyszeres töltésűeket tartalmazók.

1.2.4.1 A rácsenergia és az ionos vegyületek összegképlete közötti kapcsolat

Felmerülhet a kérdés, hogy bizonyos ionok miért képeznek kétszeres töltésű ionokat vegyületeikben. Pl. a magnézium kloridja miért MgCl2, miért nem MgCl? A Mg atom második ionizációs energiája sokkal nagyobb (1450 kJ), mint az első (738 kJ). Bár a Mg2+-ionnak nemesgáz konfigurációja van, ez azonban önmagában nem ellensúlyozná a második ionizációs energia nagyságát. A megoldás az a tény, hogy a szilárd MgCl2 képződése nagy energia felszabadulással járó folyamat (a rácsenergia 2527 kJ/mol). Ez a nagy rácsenergia éppen a kétszeresen pozitív Mg-ion képződése miatt van. Ez bőven fedezi a befektetendő 1450+738=2188 kJ energiát.

Hasonló a magyarázata annak, hogy az oxigén ionos vegyületeiben miért kétszeresen negatív töltésű ionokat képez elsősorban.

1.2.5 A kovalens kötés 

Bár a molekulák létezését már a XVII. században megjósolták, egészen e század elejéig nem tudtak elfogadható magyarázatot adni a tudósok az atomokat összetartó kötések mibenlétére vonatkozólag. Az első áttörést Lewis tette meg erre nézve, aki az feltételezte, hogy a kémiai kötés létrejöttekor két atom megosztozik egy pár elektronon. Pl. szerinte a H2 molekulában a következőképpen jön létre kötés.
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A kötésben levő mindkét elektront mindkét atommag vonzza. A kötés kialakításában a vegyértékelektronok vesznek részt. A kötő elektronpárt egyenes vonallal is jelölhetjük. A felírt képleteket Lewis szerkezeteknek nevezzük.

A fluor molekula létrejötte a következő módon magyarázható. A F atom 1s2 2s2 2p5 elektronjaiból az 1s2 pályán lévők nem vesznek részt kémiai kötés kialakításában, csak a vegyértékhéjon levő 2s2 és 2p5 elektronok. A fluor molekulát képező két fluor atom egy-egy párosítatlan elektronból hozza létre a kovalens kötést. A molekulában a kötést kialakító két elektron egyszerre mindkét atomhoz tartozik.
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 EMBED Equation.2  
 
vagy





 EMBED Equation.2  

kötő elektronpár     



 EMBED Equation.2  
            magános vagy nem kötő elektronpárok

A víz Lewis szerkezete 



   vagy 


Ha megfigyeljük a fluor molekula és a víz molekula szerkezetét,

 EMBED Equation.2  



 EMBED Equation.2  








                                         8e-  8e-                         2e-  8e-  2e-
észrevehetjük, hogy minden atom körül stabil nemesgázszerkezet alakul ki az elektronok megosztása által. Ezt a megfigyelést az ú.n. oktett szabályként általánosíthatjuk. A H-t leszámítva, egy atom úgy hoz létre kötéseket, hogy körülötte nyolc vegyértékelektron legyen. A H atom a He elektronkonfigurációjára törekszik, azaz két elektront szerez maga köré kovalens kötés létrehozásával.

Az oktett szabály csak a főcsoportok elemeire érvényes, azok közül is főleg a második periódusban levőkre.

Ha két atomot egy elektronpár tart össze egyes kötésről beszélünk. Ha több, akkor többszörös kötésről, pl. kettős kötésről, hármas kötésről.

Példák:

kettős kötés: 
CO2


O=C=O

etilén


H2C=CH2
hármas kötés:
N2


N(N

acetilén

H-C(C-H

Kovalens vegyületeknek hívjuk azokat, amelyek csak kovalens kötéseket tartalmaznak. Ezeket két csoportra oszthatjuk, molekuláris kovalens vegyületekre, amelyek diszkrét molekulákat alkotnak (pl. H2O, CO2, HCl) és térhálós szerkezetű kovalens vegyületekre, amelyek kiterjedt háromdimenziós szerkezetek (pl. BeCl2, SiO2).

1.2.5.1 Az ionos és molekuláris kovalens vegyületek összehasonlítása

Az ionos és molekuláris kovalens vegyületek néhány fizikai jellemzőjét a 3. táblázatban hasonlítottuk össze.

3. táblázat

kovalens vegyületek
ionos vegyületek

gáz, vagy folyadék halmazállapotúak, vagy alacsony olvadáspontú szilárd anyagok
magas olvadáspontú szilárd anyagok

vízben oldhatatlanok vagy nem elektrolitok
vízben oldhatók, elektrolitok, vezetik az elektromosságot

folyadék állapotban nem vezetik az áramot
olvadék állapotban is vezetik az áramot

1.2.6 Az elektronegativitás

A kovalens kötés elektronpár megosztása két atom között. Az olyan molekulákban, mint pl. a H2, ahol a két atom megegyezik, az elektronok egyenlő mértékben oszlanak meg az atomok között. Ez azt jelenti, hogy az elektronok azonos időt töltenek mindkét atom környezetében. Más a helyzet a HF molekula esetében. Kísérletileg kimutatható, hogy az elektronok többet tartózkodnak a F atom környezetében, mint a H atoméban (16. ábra).




16. ábra

Az elektronsűrűség eloszlás a HF molekulában. A fekete pontok az atommagokat jelölik.
Ilyen esetben poláris kovalens kötésről, vagy egyszerűen poláris kötésről beszélünk, szemben az előző esettel, ahol a kötés apoláris. A HF molekulában az elektronfelhő középpontja, az elektronsűrűség, eltolódott a F atom irányába. Az elektronsűrűség eltolódását a Lewis szerkezetben egy nyíllal jelölhetjük.




A poláris kötés átmenet az apoláris és az ionos kötés között. Az elektronegativitás, az elemek egyik sajátsága, segít megkülönböztetni a különböző polaritású kötéseket. Az elektronegativitás az atom elektronvonzó képessége, amellyel a kötésben levő elektronokat vonzza. Egy elem, amelynek nagy az elektronaffinitása és nagy az ionizációs energiája, nagy elektronegativitással rendelkezik. Linus Pauling
 kidolgozott egy módszert az elemek relatív elektronegativitásának kiszámítására. Az 4. táblázatban az általa meghatározott elektronegativitás értékek láthatók a periódusos rendszer elemeire.

4. táblázat
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3A
4A
5A
6A
7A


Li
1,0
Be
1,5










B
2,0
C
2,5
N
3,0
O
3,5
F
4,0


Na
0,9
Mg
1,2
3B
4B
5B
6B
7B
8B




1B
2B
Al
1,5
Si
1,8
P
2,1
S
2,5
Cl
3,0


K
0,8
Ca
1,0
Sc
1,3
Ti
1,5
V
1,6
Cr
1,6
Mn
1,5
Fe
1,8
Co
1,9
Ni
1,9
Cu
1,9
Zn
1,6
Ga
1,6
Ge
1,8
As
2,0
Se
2,4
Br
2,8


Rb
0,8
Sr
1,0
Y
1,2
Zr
1,4
Nb
1,6
Mo
1,8
Tc
1,9
Ru
2,2
Rh
2,2
Pd
2,2
Ag
1,9
Cd
1,7
In
1,7
Sn
1,8
Sb
1,9
Te
2,1
I

2,5


Cs

0,7
Ba

0,9
La-Lu

1,0-1,2
Hf
1,3
Ta
1,5
W
1,7
Re
1,9
Os
2,2
Ir
2,2
Pt
2,2
Au
2,4
Hg
1,9
Tl
1,8
Pb
1,9
Bi
1,9
Po
2,0
At

2,2


Fr
0,7
Ra
0,9

















Az elektronegativitás egy perióduson belül balról jobbra nő, ahogy az elemek fémes jellege csökken. Az átmeneti fémek nem követik ezt a trendet. Egy csoporton belül pedig felülről lefelé haladva csökken az elektronegativitás. A legelektronegatívabb elemek - a halogének, oxigén, nitrogén és kén - a periódusos rendszer jobb felső sarkában helyezkednek el. A legkevésbé elektronegatívak, az alkálifémek és alkáliföldfémek pedig a bal alsó sarokban. A nagyon különböző elektronegativitású elemek (az elektronegativitás különbség nagyobb, vagy egyenlő mint 2,0) ionos vegyületeket képeznek egymással, míg a kis elektronegativitás különbséggel rendelkezők (az elektronegativitás különbség kisebb, mint 2,0) kovalens vegyületeket.

Az elektronegativitás és elektronaffinitás hasonló fogalmak, de nem ugyanazt fejezik ki. Az elektronaffinitás egy izolált atom elektronvonzó képességét számszerűsíti, míg az elektronegativitás egy kémiai kötésben levő atom elektronvonzó képességét mutatja. Az elektronaffinitás kísérletileg mérhető fizikai mennyiség, az elektronegativitás nem mérhető.

1.2.6.1 Lewis szerkezetek felírása

Az alapvető lépések a Lewis szerkezetek felírásánál a következők:

1. Írjuk fel a vegyület vázát.

2. Határozzuk meg hány vegyértékelektron van egy molekulában. Ha kationról van szó, vonjuk le a pozitív töltések számát, ha anionról, adjuk hozzá a negatív töltések számát a vegyértékelektronok számához.

3. Húzzunk egyszeres kötést a központi atom és a környező atomok közé. Egészítsük ki a környező atomokat körülvevő elektronok számát az oktett szabálynak megfelelően nyolcra, ill. a H esetén kettőre. Ezt magános elektronpárok berajzolásával érhetjük el. Az összes felhasznált elektronok száma a második pontban meghatározottal egyenlő.

4. Ha az oktett szabály nem teljesül a központi atomra, próbáljunk kettős vagy hármas kötéseket berajzolni a környező atomok nemkötő elektronpárjait elvonva.

Példa: Írjuk fel a CO32- ion Lewis szerkezetét.

-A molekula váza:                 O     C     O
                                                     O

-A C atom vegyértékhéján 2s22p2, az O-én 2s22p4 elektron van és a molekula két negatív töltéssel rendelkezik. A molekulában összesen 4+(3x6)+2=24 vegyértékelektron van.

-Berajzolva az egyszeres kötéseket és kiegészítve a környező atomok oktettjét, felhasználjuk a 24 elektront.

-A molekula váza:                O     C     O
                                                     O

Mivel az oktett szabály nem elégül ki a C atomra, az egyik O atom egy magános elektronpárjával még egy C-O kötést képezünk.


                                             O     C     O

                                                     O

1.2.6.2 Rezonanciaszerkezetek

Vannak olyan molekulák, amelyek egy Lewis szerkezettel nem írhatók le. Az ózon molekulának pl. az alábbi két szerkezet bármelyike megfelelhet.

 EMBED Equation.2  










A fenti szerkezetekben két O atom egyes kötéssel, kettő pedig kettős kötéssel kapcsolódik egymáshoz. A gyakorlatból ismert, hogy a kettős kötések rövidebbek, mint az egyes kötések. A kísérleti adatok azonban azt bizonyítják, hogy az ózon molekulában minden kötés ekvivalens (128 pm), ezért egyik Lewis szerkezet sem írja le jól a molekulát. A probléma feloldására mindkét szerkezetet egyszerre használjuk az ózon reprezentálására. Ezeket a szerkezeteket rezonancia szerkezeteknek nevezzük. Jól jegyezzük meg, hogy a molekula nem alternál ide-oda a rezonancia szerkezetek között, egyik sem írja le tökéletesen a molekula valós szerkezetét, de a kettő vagy több szerkezet együttesen jobban jellemzi a molekulát, mintha csak egy rezonancia szerkezettel írnánk le.

Kivételek az oktett szabály alól

1.2.6.2.1 A nem teljes oktett

Példa a nem teljes oktett szerkezetre a berilliumhidrid molekula és a bórtrifluorid molekula.

A BeH2 molekula Lewis szerkezete a következő:

H-Be-H

A molekulában mindössze négy elektron veszi körül a berilliumot, és nincs is rá mód, hogy ezt nyolcra egészítsük ki.

A BF3 molekulában a bórt csak hat elektron veszi körül.

 EMBED Equation.2  
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A 3A csoport elemei, főleg a bór és az alumínium hajlamos rá, hogy kevesebb, mint nyolc elektron vegye körül vegyületeiben. Bár a BF3 stabil vegyület, könnyen felvesz egy teljes elektronpárt más magános elektronpárral rendelkező molekuláktól, pl. az ammóniától. Így már teljesül a B atomra is az oktett szabály. Az ilyen kötést, ahol mindkét elektront ugyanaz az atom szolgáltatja, koordinációs kötésnek, vagy datív kötésnek nevezzük.

1.2.6.2.2 Páratlan számú elektront tartalmazó molekulák

Ilyen molekulák esetében soha nem teljesülhet az oktett szabály.

Példák a nitrogén monoxid és a nitrogén dioxid.









A kiterjesztett oktett

Sok vegyületben több, mint nyolc vegyértékelektron vesz körül egy atomot. Ez akkor fordulhat elő, ha az adott elem a harmadik vagy annál nagyobb sorszámú periódusban helyezkedik el a periódusos rendszerben. Ilyenkor a 3s és 3p orbitálokon kívül az atom már 3d orbitálokkal is rendelkezik, amelyek részt vehetnek a kötésben. A kénhexafluoridban például 12 elektron veszi körül a központi kénatomot. A kén mind a hat vegyértékelektronjával (3s23p4) kötést létesít egy-egy fluoratommal.
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1.2.6.3 A kovalens kötés erőssége

A Lewis szerkezetekből nem következtethetünk a kovalens kötés erősségére. A molekula stabilitásának mérője a kötési energia, az az energiaváltozás, ami egy mol gázhalmazállapotú molekula egy bizonyos kötésének felszakadását kíséri.

A H2 molekulára:

H2 (g) ( H (g) + H (g)




(Ho=436.4 kJ

Egy mol gázhalmazállapotú H2 molekula kötéseinek felszakításához 436.4 kJ energia szükséges.

Nem egyforma atomokat tartalmazó molekulákra is alkalmazhatjuk a kötési energia fogalmát,

HCl (g) ( H (g) + Cl (g)




(Ho=431.9 kJ

vagy többszörös kötést tartalmazó molekulákra.

O2 (g) ( O (g) + O (g)




(Ho=498.7 kJ

N2 (g) ( N (g) + N (g)




(Ho=941.4 kJ

A kötési energia megállapítása többatomos molekulák esetén nehezebb. Kísérletek mutatják, hogy a víz molekulában az első O-H kötés felszakításához nem ugyanannyi energia szükséges, mint a másodikéhoz.

H2O (g) ( H (g) + OH (g)



(Ho=502 kJ

OH (g) ( H (g) + O (g)



(Ho=427 kJ

A két (Ho érték különbözősége azt sugallja, hogy a megmaradó O-H kötés megváltozik, a megváltozott kémiai környezet miatt. Az OH kötés felszakításához különböző molekulákban is különböző energia kellhet. Így többatomos molekulák esetén csak átlagos kötési energiáról beszélhetünk. Megmérhetjük például ugyanannak a kötésnek az erősségét tíz különböző molekulában és ezek átlagát megadhatjuk átlagos kötési energiaként.

1.2.7 Molekulageometria

A molekulageometria az atomok térbeli elrendeződésére utal a molekulán belül. Sok fizikai és kémiai tulajdonság függ a molekula geometriájától. A kötésszögeket és kötéstávolságokat, amelyek megadják az atomok térbeli elrendeződését, kísérleti úton kell meghatározni. Van azonban egy egyszerű eljárás, amelynek segítségével jó közelítéssel jósolhatjuk a molekula alakját a központi atomot körülvevő elektronok számából. Ez a megközelítés az ú.n. VSEPR (valence-shell electron-pair repulsion model-vegyértékhéj elektronpár taszítási modell), ami azon alapul, hogy a központi atom körül az elektronpárok igyekeznek minél távolabb elhelyezkedni egymástól, mivel taszítják egymást.

1. A VSEPR modell alkalmazásának szabályai:

2. A modell szempontjából a kettős és hármas kötések egyszeres kötésként kezelendők (bár a valóságban ezek valamivel nagyobb tért foglalnak el, mivel nagyobb az elektronsűrűség).

3. Ha egy vegyületre több rezonanciaszerkezet írható fel, bármelyikre alkalmazhatjuk a VSEPR modellt.

Nézzük meg konkrét példákon, hogyan határozhatjuk meg különböző egyszerű molekulák geometriáját a VSEPR modell segítségével.

Molekulák amelyekben a központi atomnak nincs magános elektronpárja

Legyen a molekula képlete ABx, ahol A a központi atom, és x=2,3,…. 

Az 5. táblázatban felsoroltuk a kötő elektronpárok központi atommag körüli öt lehetséges térbeli elrendeződését a VSEPR modell szerint.

5. táblázat

Képlet
Elektronpár elrendezése
Geometria
Példa

AB2



Lineáris
BeCl2,

HgCl2

AB3



Síkháromszög
BF3

AB4



Tetraéder
CH4,

NH4+

AB5



trigonális bipiramis
PCl5

AB6



Oktaéder
SF6

Molekulák amelyben a központi atomnak magános elektronpárja is van

Ezen molekulák esetében az elektronpárok között háromféle taszítóerő lép fel. Ezek nagyságuk sorrendjében: magános elektronpárok közötti taszítóerő> magános elektronpár és kötő elektronpár közötti taszítóerő> kötő elektronpárok közötti taszítóerő. A sorrend magyarázata az, hogy a magános elektronpárok nagyobb térrészt foglalnak el, mivel csak egy atommag vonzásában állnak, tehát nagyobb taszítóerőt is képviselnek.

Legyen a molekula általános képlete ABxEy, ahol E a magános elektronpárt jelöli, y pedig a magános elektronpárok számát.

A következő, 6. táblázatban a nem kötő elektronpárt tartalmazó egyszerű molekulák geometriáját tüntettük fel.

6. táblázat

Képlet
Elektronpárok száma


Elektronpárok elrendezése
Geometria
Példa


Kötõ 
Nem kötõ 




AB2E
2
1



V-alakú
SO2

AB3E
3
1



trigonális

piramis
NH3

AB2E2
2
2



V-alakú
H2O

AB4E
4
1



torzult tetraéder
IF4+, SF4, XeO2F2

AB3E2
3
2



T-alakú
ClF3

AB2E3
2
3



lineáris
XeF2,

I3-

AB5E
5
1



négyzet alapú piramis
BrF5, XeOF4

AB4E2
4
2



siknégyzet
XeF4,

ICl4-

Több központi atomot tartalmazó molekula

Több központi atomot tartalmazó molekulák esetében nehéz leírni a teljes molekula alakját. Legtöbb esetben csak az egyes központi atomok geometriáját tudjuk megadni a VSEPR modell segítségével. Például a metanolban (17. ábra) a C atom körül tetaréderesen helyezkednek el a H és O atomok. A HCH és OCH kötésszögek kb. 109o. Az O atom körül geometria a vízéhez hasonlít, így a HOC rész V-alakú és a HOC kötés kb. 105o. 




17. ábra

A metanol geometriája.
1.2.8 A dipólusmomentum

A molekulageometriát kísérletileg spektroszkópiai módszerekkel és röntgendiffrakciós mérésekkel határozzák meg.

Néha azonban rendelkezésünkre áll egy egyszerűbb módszer is a molekula térbeli szerkezetének felderítésére, a dipólusmomentum mérése. 

Már korábban szó esett arról, hogy poláris molekulákban töltésszétválás jön létre, azaz a kötő elektronpár nem egyenlő mértékben tartozik a két atomhoz. Az egyik atom parciális pozitív töltésű lesz, a másik ugyanolyan nagyságú negatív töltésű. Ily módon egy dipólust alakítanak ki, amelynek jellemzésére a  vektort használjuk. A vektor a negatív töltéstől a pozitív felé mutat és nagyságát dipólusmomentumnak ( nevezzük, amely a töltés Q, és az atommagok távolságának r szorzata.

 = Q ( r

A dipólusmomentum mindig pozitív nagyságú, mivel a Q csak a töltés nagyságát jelzi, előjelét nem. A dipólusmomentummal nem rendelkező molekulák apolárisak, a dipólusmomentummal rendelkezők polárisak. A dipólusmomentum jellemzi az adott kötés polaritását.

A dipólusmomemtum a következőképpen mérhető. A molekulákat elektromos erőtérbe helyezve két elektromosan töltött lemez közé, a poláris molekulák a tériránynak megfelelően állnak be, negatív végükkel a pozitív lemez felé. Az apoláris molekulákat nem befolyásolja az erőtér. A lemezek közé helyezett molekulák megváltoztatják a két lemez alkotta kondenzátor kapacitását, amiből a dipólusmomentum meghatározható.

Minden azonos atomból álló kétatomos molekula apoláris, minden különböző atomból álló kétatomos molekula viszont poláris.

Többatomos molekulák esetén a dipólusmomentum a kötések polaritásán kívül függ a molekula geometriájától is.

Például bár a CO2 molekulában a kötések polárisak, a molekula dipólusmomentuma mégis nulla, mivel a molekula szimmetrikus. A dipólus vektormennyiség, így a szimmetrikus molekulában a kötések dipólusainak eredője 0. Ezen az alapon bizonyos esetekben a dipólusmomentum mérésével eldönthetjük egy molekula térbeli szerkezetét is. Ilyen eset például ha egy adott összegképletű molekulának kétféle lehetséges szerkezete is létezik, és ezek közül az egyik szimmetrikus, a másik nem. Ha az anyag dipólusmomentumát megmérve nullát kapunk, a szimmetrikus szerkezetről van szó, és fordítva, ha nullától eltérő értéket kapunk, úgy az aszimmetrikusról.

1.2.9 A kvantummechanikán alapuló kötéselméletek

A Lewis elmélet kötő elektronpárok kialakulásával magyarázza a kémiai kötések létrejöttét, de nem ad magyarázatot arra, hogy ezek a kötések miért eltérő hosszúak és erősségűek a különböző molekulákban. 

A következőkben két kvantummechanikai alapokon nyugvó elméletet ismertetünk a molekulák létrejöttére vonatkozólag.

1.2.9.1 A vegyértékkötés elmélet

Az elmélet feltételezi, hogy az elektronok a molekulában atompályákon mozognak. Az elmélet szerint pl. a H2 molekula a következőképpen jön létre. Amíg a két atom távol van egymástól nincs közöttük kölcsönhatás. A rendszer potenciális energiája nulla. (A potenciális energia az atomok relatív helyzetétől függő energia.) Ahogy közelednek egymáshoz, mindkét elektront vonzani kezdi a másik atommag, de ugyanakkor az elektronok és az atommagok taszítani kezdik egymást. Amíg az atomok különállóak a vonzás erősebb, mint a taszítás, és a közeledéskor a potenciális energia egyre negatívabbá válik, míg el nem ér egy minimumot. Ekkor az 1s pályák már meglehetősen átlapolnak, stabil rendszer alakul ki, a H2 molekula. További közeledés hatására a potenciális energia meredeken növekedni kezd, az erősödő taszítások miatt (18. ábra).




18. ábra

Két H atom potenciális energiájának változása az atommagok távolságának függvényében. A potenciális energia minimumánál stabil H2 molekula képződik, a kötéshossz 74 pm.
A Schrödinger egyenlet megoldásával a H2 molekulára a potenciális energia minimuma 74 pm atomtávolságnál adódik, ami megfelel a H2 molekula kötéstávolságának.

A vegyértékkötés elmélet azt mondja, hogy a reagáló atomokból akkor képződnek molekulák, amikor a rendszer potenciális energiája minimális. A Lewis elmélet nem vesz tudomást az energiaváltozásról. A vegyértékkötés elmélet nemcsak s, hanem p pályák átlapolását illetve s és p pályák, s, p és d pályák átlapolását is feltételezi. A különböző atompályák átlapolásából képződő kötések hossza és erőssége természetesen eltérő lehet.

Hogy a molekula geometriát is magyarázni tudja, a vegyértékkötés elmélet feltételezi az atompályák hibridizációját. Ezt az elvet a metán példáján mutatjuk be.

A C vegyértékelektronjait a következőképpen reprezentálhatjuk.

C

                                    2s                 2p

Mivel a C atomnak csak két párosítatlan elektronja van, alapállapotban csak két H atommal tudna kötést létesíteni. Hogy a CH4-ban levő négy C-H kötést magyarázni tudjuk a 2s pályáról egy elektront a 2p pályára gerjesztünk. Ezt a folyamatot promóciónak nevezzük.

C

                                    2s                2p

Így már négy párosítatlan elektronnal rendelkezik a C atom és négy H-nel tud kötést létesíteni. Mivel a három p pálya egymással derékszöget zár be, a HCH kötések közül háromnak egymásra merőlegesnek kéne lenni, ami ellentmond mind a VSEPR modell feltételezésének, mind a kísérleti tényeknek. Ezek azt mutatják, hogy a kötések tetraéderesen helyezkednek el a metánban. Hogy ezt az ellentmondást feloldja, vezeti be a vegyértékkötés elmélet a hibridizáció fogalmát. A hibridizáció az atompályák keveredése egy atomban (rendszerint a központi atomban) új atompályákká, melyeket hibridpályáknak nevezünk. A 2s és 2p pályákból négy ekvivalens hibridpálya keletkezik ezeket sp3 hibridpályáknak nevezzük (19. ábra).


                                         sp3









� Gilbert Newton Lewis (1875-1946) amerikai kémikus volt, a kémiai kötéselméletek és a sav-bázis elméletek kialakításában, valamint a spektroszkópiában játszott kiemelkedő szerepet, mindezek ellenére sohasem kapott Nobel-díjat.
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� Fritz Haber (1868-1934). Német kémikus. A róla elnevezett ammóniaszintézis módszer, mely a levegő nitrogénjéből állított elő ammóniát, látta el Németországot robbanóanyagokkal az I. világháború alatt. 1918-ban kémiai Nobel-díjat kapott.


� Linus Carl Pauling (1901-1995). Amerikai kémikus. 1954-ben a proteinek szerkezetvizsgálatáért kémiai, 1962-ben béke Nobel-díjat kapott. Ő az egyedüli a világon aki két, nem megosztott Nobel-díjat kapott.
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