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A kötő pálya esetén, amit 1s szimbólummal jelölünk, a két atommag között a legnagyobb az elektronsűrűség. A két elektron, mint hullám, konstruktív interferenciát fejt ki, azaz erősítik egymást (21.b. ábra).




21. ábra

a.: Kötő és lazító molekulapályák a H2 molekulában. b.:Az 1s pályák konstruktív és destruktív kölcsönhatása kötő és lazító molekulapályát hoz létre. A kötőpályán az atommagok közötti nagy elektronsűrűség "ragasztóként" szolgál a pozitív töltésű magok összetartására.

A lazító pálya esetén (1s*), az atompályák destruktívan interferálnak, azaz kioltják egymást. Itt a két atommag között nulla az elektronsűrűség. Emiatt a két atommag egymást taszító hatása szabadon érvényesül, a kötés instabil lesz (21.b. ábra).

A p orbitáloknál bonyolultabb a helyzet. Itt kétféleképpen jöhetnek létre kötő és lazító pályák, aszerint, hogy az atompályák milyen irányban lapolnak át.

Ha két 2p orbitál a végével lapol át, egy  kötő és egy  lazító pálya jön létre. Ha oldalukkal lapolnak át kötő és lazító  pályák jönnek létre (22. ábra).




22. ábra

Két ekvivalens p pálya közötti lehetséges kölcsönhatások.

A  molekulapályákon (kötő és lazító) az elektronsűrűség az atomokat összekötő vonal alatt és felett koncentrálódik. A molekulapályán levô elektronok számát a pálya szimbóluma mellett felsô indexben adjuk meg. A kettős kötés majdnem mindig egy  és egy  kötésből áll, a hármas kötés mindig egy  és két  kötésből tevődik össze.

Molekulák elektronkonfigurációjának felírása

Első lépésként megállapítjuk a molekulapályák növekvő energia szerinti sorrendjét. A következő szabályok segítenek a molekulapályák elektronokkal való feltöltésében.

· A képződő molekulapályák száma megegyezik a kombinálódó atompályák számával.

· Minél stabilabb a kötő pálya, annál instabilabb a lazító pálya.

· Stabil molekulákban a kötőpályákon mindig több elektron van, mint a lazító pályákon.

· Egy adott molekulapályán a Pauli elv szerint maximum két elektron lehet.

· Azonos energiájú molekulapályák feltöltésénél az azonos spinű elektronok száma maximális. (Hund szabály)

· A molekulapályákon levő elektronok száma megegyezik a kötő atomok összes elektronjának számával.

Hidrogén és hélium molekulák

Az alábbi ábrán a H2+, H2, He2+ és He2 molekulák energiaszintjeit és elektronkonfigurációját tüntettük fel.
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                            s                             s                          s                           s 
                            H2+                            H2                           He2+                         He2

Ezeknek a képzôdményeknek a stabilitását az ú.n. kötésrend segítségével hasonlíthatjuk össze. A kötésrendet a következőképpen definiáljuk:

kötésrend = ˝ (kötőpályán levő elektronok száma - lazítópályán levő elektronok száma)

A 0 vagy negatív kötésrend azt jelenti, hogy a kötés instabil, a molekula nem létezik. A kötésrend csak kvalitatívan jellemzi a molekulák stabilitását. Például egy  kötő vagy egy  kötő pályán levő két-két elektron egyes kötésrendet jelent, de nyilvánvaló, hogy a kötés erőssége az első esetben nagyobb, az atompályák nagyobb mérvű átlapolása miatt.

A H2+ molekulában a kötésrend ˝. Ez alapján feltételezzük, hogy ez a képződmény stabil. A molekula elektronkonfigurációja (1s)1. A H2 molekula kötésrendje 1, elektronkonfigurációja (1s)2, természetesen ez is stabil molekula. A He2+ molekula ion kötésrendje ˝. Elektronkonfigurációja (1s)2(1s*)1, tehát ez is stabil képzôdmény. A He2 molekula kötésrendje nulla, elektronkonfigurációja (1s)2(1s*)2 lenne, ezért ezt instabilnak tételezzük fel a kötésrend alapján.

Az elôbb megállapítottak alapján felírhatjuk a csökkenő stabilitás sorrendjében ezeket a molekulákat.

H2>H2+, He2+>He2
A H2 molekula valóban stabil képződmény. A H2+ és He2+ molekulák kísérletileg igazoltan léteznek. A H2+ valamivel stabilabb a valóságban, mint a He2+. mert csak egy elektronja van, ezért nem lép fel elektronok közötti taszítóerô. Kisebb a magok közötti taszítás is a kisebb magtöltés miatt. A He2 molekuláról való feltételezésünk, miszerint az instabil, helyesnek bizonyul, mivel létezéséről nincs bizonyíték (a He nemesgáz).

A második periódus kétatomos molekulái
Li2 molekula

A Li elektronkonfigurációja 1s22s2, így a Li2-nak összesen hat elektronja van. Ezek a 1s, 1s* és 2s pályákra kerülnek. Mivel kötő pályákra kettővel több elektron jut, mint lazító pályákra, a kötésrend egy, azaz a Li2 molekula stabil. Valóban, magas hőmérsékleten, gázfázisban létezik ez a molekula.

C2 molekula

Ha p pályák is részt vesznek a molekula kötéseinek kialakításában, a helyzet bonyolultabb.

Két p pálya  és  kötést hozhat létre. A 2px pályából 2px kötőpálya keletkezik az atommagok közti vonal mentén. A 2py és 2pz orbitálokból 2py és 2pz kötőpályák létesülnek az oldalirányú átlapolásból. A molekulapályák energiájának sorrendje a következő (ez a megállapítás csak a második periódusra igaz): 

1s< 1s* < 2s<2s*<2py=2pz<2px<2py*=2pz*<2px*
Ez a sorrend kicsit különbözik a várttól, a 2px pálya energiája nagyobb, mint a 2py és2pz pályáké. Kvalitatíve ez a következőképpen magyarázható. A 1s, 1s*, 2s és 2s* orbitálok a két mag közé koncentrálódnak. A 2px pálya hasonló geometriájú, elektronjai ugyanebbe a térrészbe koncentrálódnak. Így ezek az elektronok jobban taszítódnak, mint a 2py és 2pz pályák elektronjai, amelyek a két mag közötti vonal alatt és fölött koncentrálódnak.

A szénatom elektronkonfigurációja 1s22s22p2, így a C2 molekulában 12 elektron van. A molekula elektronkonfigurációja (1s)2(1s*)2(2s)2(2s*)2(2py)2(2pz)2. A molekula kötésrendje kettő és a molekula diamágneses. Gőz halmazállapotban valóban találtak már C2 molekulát. A kettős kötés a molekulában két  kötés a négy,  pályákon elhelyezkedő elektron miatt.

O2 molekula

Az O atom elektronkonfigurációja 1s22s22p4, a molekulában 16 elektron van. Az O2 molekula elektronkonfigurációja a következő: (1s)2(1s*)2(2s )2( 2s*)2(2py)2(2pz)22px)2(2py*)1(2pz*)1. A Hund szabálynak megfelelően a 2py* és 2pz* pályákra párhuzamos spinnel lép be az utolsó két elektron. Így az O2 molekula kötésrendje kettő, és paramágneses a két párosítatlan spinű elektron miatt. 

Delokalizált molekulapályák

A benzol molekula

A benzol molekulában minden C-C kötés azonos hosszúságú és erősségű, a CCC és HCC kötésszögek 120o-osak. Mindegyik C atom sp2 hibridizáltságú és három  kötést alkot a szomszédos C atomokkal és H atommal. Minden C atomon marad egy nem hibridizált 2pz pálya, amely a gyűrű síkja alatt és felett helyezkedik el. Ezek a pályák átlapolnak és hat  molekula orbitál keletkezik, három 2pz és három 2pz*. Alapállapotban tehát a benzol molekulában hat elektron a három 2pz kötőpályán helyezkedik el párosított spinnel. Ezekre a pályákra az a jellemző, hogy nem korlátozódnak két szomszédos atomra, hanem kiterjednek több atomon keresztül. Ezeket a pályákat delokalizált pályáknak nevezzük. A benzol molekulában a kötésrend egy és kettő között van.

A delokalizált pályákat tartalmazó molekulák általában stabilabbak, mint a lokalizált pályákat ( pl. etilén) tartalmazó molekulák.

1. Az anyag makroszkopikus felépítése, anyagi halmazok

Az első fejezetben megismerkedtünk az anyag szubmikroszkopikus felépítésével, hogy hogyan épülnek fel az atomok és hogyan állnak össze molekulákká elsődleges kémiai kötések révén. Ebben a részben arról lesz szó, hogy az atomok, illetve molekulák hogyan kapcsolódnak másodlagos kötőerők révén anyagi halmazokká a körülöttünk levő, érzékelhető világot alkotva. Szó lesz ezen anyagi halmazok, a gázok, folyadékok és szilárd anyagok szerkezetéről, általános tulajdonságairól is, valamint egymásba való átalakulásukról. A fejezet utolsó részében az oldatokkal foglalkozunk. Mivel a kémiai reakciók legtöbbje nem tiszta gázok, folyadékok vagy szilárd anyagok között megy végbe, hanem vízben, vagy más folyadékban oldott ionok és molekulák között, ezért nagyon fontos az oldatok fizikai és kémiai tulajdonságainak ismerete.

A körülöttünk lévő anyagok legtöbbje a körülményektől (nyomás, hőmérséklet) függően három halmazállapotban létezhet: szilárd, folyadék és gáz halmazállapotban. A folyékony víz például megszilárdulva jéggé dermed, ha elpárolog vízgőzzé alakul. A három közismert halmazállapot közül elsőként a gázokkal foglalkozunk.

1.1 Gázok

A gázok sok szempontból sokkal egyszerűbbek, mint a szilárd anyagok, vagy a folyadékok. A gázokban a molekulák mozgása teljesen rendezetlen, a molekulák közti vonzóerők annyira kicsinyek, hogy a molekulák gyakorlatilag egymástól függetlenül, szabadon mozognak. Emiatt a gázok nem rendelkeznek szerkezettel. A gázok viselkedését leíró törvények emiatt sokkal egyszerűbbek, mint a folyadékokét, vagy szilárd anyagokét leírók.

Vizsgáljuk meg először, hogy milyen anyagok alkotnak gázokat közönséges körülmények között (azaz szobahőmérsékleten és 1 atm. nyomáson). Az anyagok két nagy csoportja, az ionos illetve a molekuláris vegyületek közül az ionos vegyületek közönséges körülmények között nem gáz halmazállapotúak az alkotórészeket összetartó erős elektrosztatikus vonzóerők miatt. A molekuláris vegyületek közül akadnak gáz halmazállapotúak, de nagy részük szobahőmérsékleten folyadék vagy szilárd. Melegítéssel azonban könnyen gázzá alakíthatók, ellentétben az ionos vegyületekkel amelyek csak nagyon magas hőmérsékleten párolognak el.

A standard körülmények (25°C, 1 atmoszféra nyomás) között gáz halmazállapotú elemek a következők:

H2, He, N2, O2, F2, Ne, Cl2, Ar, Kr, Xe, Rn.

Standard állapotban gáz halmazállapotú, egyszerű molekulák a HF, HCl, HBr, HI, CO, CO2, NH3, NO, NO2, N2O, SO2, H2S, HCN és a CH4.

Gázoknak nevezzük azokat az anyagokat, amelyek szobahômérsékleten és légköri nyomáson gáz halmazállapotban vannak (pl. O2, CO2).

Gôzök a standard állapotban folyadék vagy szilárd halmazállapotú anyagok gáz halmazállapotú formái, pl. vízgôz.

A gázok nyomása

A Földet vastag levegőburok veszi körül, melynek összetétele 78% N2; 21% O2 és 1% CO2, Ar, stb. A levegô sűrűsége a magassággal rohamosan csökken. (Pl. a repülôgépen kívül 10.000 m magasságban már nem is lehetne lélegezni). A Földtôl 6,4 km-es magasságon belül a levegô mennyiségének 50%-a, 16 km-en belül 90%-a, 32 km-en belül 99%-a található.

A gázok legkönnyebben mérhetô tulajdonsága a nyomás. A gázok minden felületre nyomást fejtenek ki, amivel érintkeznek, mert a molekulák állandó mozgásban vannak és ütköznek a felülettel.

A barométer az atmoszféra nyomását méri. Egyszerű barométer készíthető, ha megtöltünk egy hosszú, zárt végű üvegcsövet higannyal majd óvatosan fejre állítva egy higannyal telt tálcába helyezzük. A higany egy része kifolyik a csőből, a cső tetején vákuumot hagyva. A csőben maradó higanyoszlop nyomása megegyezik az atmoszféra nyomással. 1 atm megfelel 760 mm Hg oszlop nyomásának = 760 Hgmm. 1 Hgmm = 1 torr az olasz tudósról Evangelista Torricelliről
 elnevezett mértékegység. A nyomás SI mértékegysége: 1 Pa = 1 

, 1 atm = 101, 325 kPa. A Hg elônye a barométerkészítés szempontjából a nagy sűrűsége. 1 atm nyomásnak 10,3 m magas vízoszlop felelne meg. Ez egyben azt is megmagyarázza, hogy milyen mélyrôl lehet egy kútból a vizet kiszivattyúzni. A szivattyú csak a levegôt szívja ki a csőből, a vizet a légköri nyomás nyomja fel, a fenti adatnak megfelelően, maximum (10,3 méter mélyrôl. 

1.1.1 Gáztörvények

1.1.1.1 Boyle törvénye: a nyomás-térfogat összefüggés

A XVII. században Robert Boyle
 szisztematikusan tanulmányozta a gázok viselkedését. Egyik végén leforrasztott U-csőbe higanyt töltött (23. ábra).




23. ábra

A Boyle által gázok nyomás-térfogat összefüggésének vizsgálatára végzett kísérlet. a.: A csőbe zárt gáz nyomása megegyezik a külső nyomással. a.-tól d-ig: A hozzáadott higany hatására nő a gázra gyakorolt nyomás, miközben a gáz térfogata csökken. A hőmérséklet állandó.
Még több higany hozzáadásával a cső leforrasztott szárában levő levegő térfogata csökkent. A bezárt levegő nyomása mindig egyensúlyba került a légkör plusz a higanyoszlop nyomásával. A kísérlet közben a hőmérséklet nem változott. A térfogatváltozás a következőképpen írható le.

V ( 


ahol P az atmoszféranyomás + a (h magasságú Hg oszlop nyomása,

vagy másképpen

PV = konstans

A gázok térfogata tehát állandó hőmérsékleten fordítottan arányos a nyomással.

1.1.1.2 Charles és Gay-Lussac törvénye: a hőmérséklet-térfogat összefüggés

Ennek az összefüggésnek a legkorábbi kutatói Jacques Charles
 és Joseph Gay-Lussac
 voltak. Kísérletileg kimutatták, hogy a gázok állandó nyomáson melegítés hatására kitágulnak, hűtés hatására pedig összehúzódnak. Ez szinte hétköznapi megfigyelésnek számít. A mennyiségi összefüggés a következő:

V ~ t, vagy



 = konstans,

vagyis a gáz térfogata adott nyomáson egyenesen arányos a gáz hőmérsékletével.

A gázok térfogatát különbözô nyomásokon a hômérséklet függvényében ábrázolva kiderül, hogy a kapott egyenesek minden nyomás esetén –273.15 °C-nál metszik az x-tengelyt (24. ábra).




24. ábra

A gáz térfogatának változása a hőmérséklettel állandó nyomáson. A különböző egyenesek különböző nyomáson mért összefüggést ábrázolnak. A nyomás P1-től P4-ig nő. Hűtés hatására a gázok kondenzálódnak. A folytonos vonalak a kondenzáció feletti hőmérsékletet reprezentálják. A szaggatott vonal szakaszok a folytonos vonalak extrapolációi. Ezek a nulla térfogatnál és -273,15oC-nál metszik az x-tengelyt.
Az egyenesek kezdeti szakaszait csak extrapolálni lehet, mert a valóságban alacsony hőmérsékleten kondenzál a gáz. 1848-ban Lord Kelvin
 felismerte ennek a ténynek a jelentôségét. Rájött, hogy a –273,15°C az elméletileg elérhetô legkisebb hômérséklet. Ezt abszolút 0 foknak nevezzük, és a Lord Kelvinről elnevezett Kelvin skála, (T) kezdőpontja. Tudósok már a K törtrészére megközelítették az abszolút 0 fokot. Egy kelvin (K) megegyezik egy Celsius fokkal. A oC és a K között az összefüggés

K = (oC + 273,15oC) (1 K/ 1oC)

Ez alapján Charles és Gay-Lussac törvénye K-ben is kifejezhető:

V ~ T, vagy



 = konstans

1.1.1.3 Avogadro törvénye: a térfogat-anyagmennyiség összefüggés

Az olasz tudós Amedeo Avogadro tette teljessé Boyle, Charles és Gay-Lussac munkáját. 1811-ben publikálta elméletét, mely szerint különbözô gázok azonos térfogatai, azonos hômérsékleten és nyomáson azonos számú molekulát (vagy atomot, ha a gáz egyatomos) tartalmaznak.

V (n

A fenti összefüggés Avogadro törvényének matematikai alakja, ami azt állítja, hogy állandó hômérsékleten és nyomáson a gáz térfogata egyenesen arányos a benne levô molekulák számával.

1.1.1.4 Az ideális gázegyenlet 

A fenti gáztörvények összegzésével egy általános egyenletet kapunk, amely az ideális gázok viselkedését írja le.

Boyle törvénye: 


V ( 


konstans n és T mellett

Charles törvénye:

V ( T
konstans n és P mellett

Avogadro törvénye: 

V ( n 
konstans P és T mellett

A három fenti törvényből következik, hogy

V ( 

, vagy az általánosan ismert formában,

P V = n R T

ahol R, az arányossági tényező, az egyetemes gázállandó. A fenti egyenlet az ideális gázegyenlet. Az ideális gáz egy olyan hipotetikus gáz, melynek nyomás–térfogat–hômérséklet viselkedése az ideális gázegyenlettel írható le. Az ideális gázok molekulái nem vonzzák és nem taszítják egymást, és térfogatuk elhanyagolható az edény térfogatához képest. Bár a valóságban ideális gáz nem létezik, az egyenlet mégis viszonylag széles nyomás és hômérséklet tartományban jó közelítést ad a valós gázokra.

Kísérletileg megállapították, hogy 0°C-on és 1 atm nyomáson (normál körülmények között) 1 mol ideális gáz 22,414 dm3 térfogatú.

Ebből az egyetemes gázállandó értéke:




Az ideális gáz 1 molja standard állapotban, 25 °C-on, 1 atm. nyomáson 24,5 dm3.

Az ideális gázegyenlet felhasználható sűrűségszámításra is.

A gáz móljainak száma, 

, ahol m a gáz tömege, M pedig a mólsúlya.

Ezt behelyettesítve az ideális gázegyenletbe,



, amibôl



,

ahol  a gáz sűrűsége.

A sűrűség ismeretében móltömeg meghatározást is végezhetünk (pl. ha a molekula szerkezeti képlete nem ismert).




A sűrűség mérését a következőképpen hajthatjuk végre. Adott nyomáson és hômérsékleten megtöltünk a gázzal egy lombikot és lemérjük a tömegét. Ezután a lombikot levákuumozzuk és ismét megmérjük a tömegét. Így a gáz tömege kiszámítható. A lombik térfogatának ismeretében a sűrűséget is kiszámítjuk, majd a hőmérséklet és a nyomás ismeretében a fenti képlet alapján meghatározzuk a móltömeget. 

1.1.1.5 Dalton törvénye a parciális nyomásokról

Az eddigiekben, tiszta egynemű gázokról beszéltünk. Gyakran találkozunk azonban gázkeverékekkel a gyakorlatban. Felmerül a kérdés, hogyan függ a gázkeverék össznyomása az összetevőktől.

1801-ben Dalton megfigyelései alapján bebizonyította, hogy a gázkeverék nyomása az összege azoknak a nyomásoknak, amit az egyes komponensek fejtenének ki, ha egyedül töltenék be az adott térfogatot. Másképpen, a gázkeverék nyomása a komponensek parciális nyomásainak összege. A parciális nyomás ugyanis nem más, mint az a nyomás amit a gázkeverék adott összetevője kifejtene, ha önállóan töltené be a teret.

Egy A és B gázból álló keverékben az A gáz parciális nyomása:

PA = 


hasonlóan a B gáz parciális nyomása:

PB = 


A gázkeverék teljes nyomása pedig,

P = PA + PB = 

 (nA + nB) = 

 (n

ahol n a jelenlevő összes gázmolekula száma.

általánosságban
PT = P1 + P2 + P3 ...

ahol P1, P2, P3,… az 1, 2, 3,… komponensek parciális nyomásai.

A parciális nyomás viszonya a teljes nyomáshoz:




XA a móltört, amely dimenziómentes szám, kifejezi egy komponens móljainak arányát az összmólszámhoz viszonyítva.

Az A komponens parciális nyomása a móltörttel kifejezve:

PA = XA·P

Általánosságban a móltört és az össznyomás ismeretében kiszámíthatjuk a parciális nyomásokat 

Pi = Xi·P

1.1.2 A gázok kinetikus molekuláris elmélete
A gáztörvények leírják a gázok viselkedését, de nem magyarázzák azt. Az 1850-es években számos tudós kezdett ezzel a kérdéssel foglalkozni. Ludwig Boltzmann
 és James Maxwell
 rájöttek, hogy a gázok viselkedése jól megmagyarázható, ha egyedi molekulák mozgásával írjuk le. Ebből kiindulva megalapozták a gázok kinetikus molekuláris elméletét, vagy röviden a kinetikus gázelméletet.

Az elmélet a következôket tételezi fel:

1.
A gázmolekulák a méretüknél jóval nagyobb távolságban vannak egymástól. Pontszerűnek tekinthetôk.

2.
A molekulák állandó, véletlenszerű mozgásban vannak és gyakran ütköznek, teljesen rugalmasan. Bár energia átadódás van köztük, de a rendszer teljes energiája változatlan.

3.
A gázmolekulák sem nem vonzzák, sem nem taszítják egymást.

4.
A molekulák átlagos kinetikus energiája arányos a gáz Kelvinben kifejezett hômérsékletével. Két azonos hômérsékletű gáznak azonos a kinetikus energiája (KE).

KE = 


m – a molekula tömege

u – a molekula sebessége



 - az átlagos sebességnégyzet (ennek bevezetésére azért van szükség, mert a gáz egyedi molekulái eltérő sebességgel mozognak.)

A 4. pontból következik, hogy

KE ( T



 ( T



 = CT, ahol

C arányossági tényező és T az abszolút hőmérséklet.

A kinetikus gázelméletnek megfelelôen a nyomás a molekulák egymással és a fallal való ütközése. A nyomás nagysága az ütközések adott felületre esô gyakoriságától függ, és hogy a molekulák milyen “erősen”, mekkora energiával ütköznek a falnak.

A gáz abszolút hômérséklete a 4. hipotézisnek megfelelôen a molekulák átlagos kinetikus energiájával áll kapcsolatban. A hômérséklet annak jellemzôje, hogy mennyire gyors a molekulák véletlenszerű mozgása. Ezért a véletlenszerű molekula mozgást hômozgásnak, vagy Brown mozgásnak is nevezik.

Bár a kinetikus gázelmélet nagyon egyszerű modellen alapul, a matematikai leírása nagyon bonyolult. Kvalitatívan mégis könnyen magyarázhatók segítségével a gázok általános tulajdonságai.

· Gázok összenyomhatósága: mivel a gázmolekulák egymástól nagyon távol vannak, könnyen összenyomhatók kisebb térfogatra.

· Boyle törvénye: ha csökkentjük a térfogatot, nô a molekulák sűrűsége és így az ütözések gyakorisága. Ily módon a gáz nyomása fordítottan arányos a gáz térfogatával.

· Charles törvénye: a hômérséklet emelkedése növeli az átlagos kinetikus energiát. Ezért a molekulák gyakrabban és erôsebben ütköznek, nőne a nyomás. A térfogat addig nô, amíg a külsô nyomás ki nem egyenlítôdik a belsôvel.

· Avogadro törvénye: A nyomás arányos a molekulák sűrűségével és hômérsékletével. Mivel a gáz tömege egyenesen arányos a móljainak számával, a sűrűséget jellemezhetjük 

-ként is. Így az arányosságot képletben megfogalmazva,


P ( 

T

1 és 2 gáz esetén, mindkettőre felírhatjuk az összefüggést, az arányossági tényező mindkét esetben c.




és 



Ebből következik, hogy ha a két gáznak megegyezik a nyomása, hőmérséklete és térfogata, akkor  n1 = n2, ami az Avogadro törvény matematikai kifejezése.

· Dalton törvénye a parciális nyomásról: Ha a molekulák nem vonzzák és nem taszítják egymást, olyan, mintha nem hatnának egymásra, úgy viselkednek, mintha egyedül volnának.

A molekulák sebességének eloszlása
A kinetikus gázelmélet lehetőséget ad a molekulák mozgásának részletes vizsgálatára. A molekulák mozgása teljesen rendezetlen és megjósolhatatlan. Amíg állandó a hőmérséklet, az átlagos kinetikus energia és az átlagos sebességnégyzet változatlan. Bennünket az érdekel, hogy milyen a molekulák sebesség eloszlása, vagyis egy adott pillanatban hány darab molekula mozog egy bizonyos sebességgel. Maxwell 1860-ban felállított ennek meghatározására egy egyenletet, statisztikai analízissel vizsgálva a molekulák viselkedését. 

A 25. ábra tipikus Maxwell sebesség eloszlási függvényeket mutat egy ideális gázra két különböző hőmérsékleten.




25. ábra

A gáz molekulák Maxwell-féle sebességi eloszlása a.: T1 hőmérsékleten és b.: T2 > T1 hőmérsékleten. Az besötétített részek az adott u sebességnél nagyobb sebességgel rendelkező részecskék számát adják meg.
A görbék maximuma adja meg a legvalószínűbb sebességet, amivel a legtöbb molekula mozog. Magasabb hômérsékleten ez a sebesség nagyobb. A hőmérséklet növelésével nemcsak a maximum tolódik el, hanem a görbe is ellaposodik, ami azt jelenti, hogy nagyobb számú molekula mozog nagy sebességekkel.

A kinetikus gázelmélet egyik hasznos eredménye, hogy makroszkopikus mennyiségeket (P, V) rendel molekuláris paraméterekhez (móltömeg, átlagos sebességnégyzet)

P·V = 

n·M·


Az ideális gázegyenletbôl

P·V = n·R·T

A két egyenletet egyesítve:



n·M·

 = n·R·T

vagy átrendezve





 = 


négyzetgyököt vonva mindkét oldalból,



 = urms = 

, ahol



 = urms, a négyzetgyök átlagos sebességnégyzet

urms nô a hômérséklet négyzetgyökével. Minél nagyobb M, annál lassabban mozognak a molekulák. urms kiszámítható a hômérséklet és a móltömeg ismeretében.

Például a He és a N2 négyzetgyök átlagsebesség négyzete 25°C-on a következô:

A He móltömege 4.003 g/mol, T=298 K, R=8,314 J/mol K

urms=


uHe = 1,36·103 


ugyanígy a N2-re

uN2 = 515 


Ez az eredmény megmagyarázza a Föld légkörének összetételét is, vagyis hogy miért nincsenek olyan könnyebb gázok benne, mint a H2 vagy a He (a Jupiteren például vannak). A Földnek jóval kisebb a gravitációs vonzása, mint a Jupiternek. Ahhoz, hogy valami kikerüljön a Föld vonzásából legalább 1100 

 sebességgel kell rendelkeznie (szökési sebesség). Mivel a He négyzetgyök átlagos sebességnégyzete ennél nagyobb (1360 m/s), a He csak nyomnyi mennyiségben van jelen a légkörben, a többi eltávozik a világűrbe.

1.1.2.1 Átlagos szabad úthossz

Ha egy molekulát meg tudnánk figyelni, azt találnánk, hogy a mozgása teljesen véletlenszerű, az útvonala folyton változik az ütközések miatt. Az átlagos távolság, amit két egymás utáni ütközés között tesz meg a molekula, az átlagos szabad úthossz. Ez fordítva arányos a sűrűséggel. Például a tengerszinten a levegômolekulák átlagos szabad úthossza mindössze 6·10–6 cm, 100 km-re a tengerszint felett már 10 cm. Az intergalaktikus térben, ahol néhány száz molekula van csupán 1 cm3-ben, az átlagos szabad úthossz 3·107 km (30 millió km).

1.1.3 Gázok diffúziója

A gáz diffúzió egy gáz molekuláinak fokozatos keveredése egy másikéval a kinetikus tulajdonságai alapján. Annak ellenére, hogy a molekulák sebessége nagyon nagy, (mint előbb láttuk, a molekula méretétől függően több száz m/s lehet) a diffúziós folyamat viszonylag lassú. Ha a szoba egyik végében kinyitunk például egy kölnis üveget, csak jó néhány perc elteltével érezhető a szoba másik felében is az illata. Ez annak köszönhető, hogy a molekulák nem jutnak át egyenes vonalban a szobán, hanem folyton ütköznek egymással és állandóan irányt változtatnak. Ha kimutatnánk egyetlen molekula útvonalát, akkor az a Brown mozgáshoz nagyon hasonlatos útvonal lenne.

1832-ben a skót kémikus Thomas Graham
 kísérleteiből arra következtetett, hogy azonos nyomáson és hômérsékleten különböző gázok diffúziós sebessége fordítottan arányos a móltömegek négyzetgyökével.



, ahol

r1 és r2 az 1 és 2 gáz diffúziós sebessége, M1 és M2 pedig a móltömegük.

Ez az összefüggés levezethetô a kinetikus gázelméletbôl is. Két gáznak azonos hőmérsékleten azonos a kinetikus energiája:



 = 


Az egyenlet két oldalát 2-vel megszorozva és átrendezve,




Gyököt vonva mindkét oldalból a négyzetgyök átlagos sebességnégyzetet kapjuk a molekulatömegük függvényében kifejezve.




Mivel a diffúzió sebessége arányos azzal, hogy a molekulák milyen gyorsan mozognak (urms) és a gáz móltömege arányos a molekula tömegével, ezért a két egyenlet ekvivalens.

1.1.4 Eltérések az ideális viselkedéstôl, reális gázok

Eddig feltételeztük, hogy gáz molekulák egymásra nem gyakorolnak erőt, és hogy elhanyagolható a térfogatuk. A gázok feltételezett ideális viselkedése bizonyos körülmények között helytálló, de nem mindig. Intermolekuláris erôk nélkül például a gázok nem tudnának folyadékokká kondenzálódni. A kérdés, hogy milyen körülmények között válnak használhatatlanná az ideális gázokra vonatkozó törvények.

A reális gázok viselkedése csak alacsony nyomáson (P < 5 atm) írható le az ideális gázegyenlettel. A gázok között ható intermolekuláris erôk ui. csak rövid távon hatnak és kis nyomásokon a molekulák távol vannak egymástól. Nagy nyomásokon az ideálistól való drasztikus eltérést figyelhetünk meg, az intermolekuláris erôk fellépte miatt. Ezt a 26. ábra mutatja, ahol a PV/RT mennyiséget ábrázoltuk a nyomás függvényében. Ideális gáz esetében ez az összefüggés egy vízszintes egyenest adna. Kis nyomásokon a görbék eleje valóban vízszintes, belesimul az ideális gáz egyenesébe, bár az ábrán ez a vízszintes tengely nagy léptéke miatt nem látszik. Ha növeljük a nyomást, a görbék csökkenni fognak, mivel a molekulák kellő közelségbe érnek ahhoz, hogy vonzzák egymást. Ekkor, mint később látni fogjuk csökken a nyomásuk az ideálishoz képest. Még jobban növelve a nyomást, a molekulák már olyan közel kerülnek egymáshoz, hogy taszítóerők kezdenek el hatni köztük (ezek még rövidebb hatótávolságúak, mint a vonzóerők) és a gáz nyomása nőni fog.




26. ábra

PV/RT ábrázolása P függvényében 1 mol gázra 0oC-on. Ideális gázokra PV/RT egyenlő 1. Reális gázoknál nagyobb nyomás esetén ettől eltérést tapasztalunk.
Alacsony hômérsékleten is eltérést tapasztalunk az ideális viselkedéstôl. A hűtés lecsökkenti az átlagos kinetikus energiát, ami bizonyos értelemben megfosztja a molekulákat attól az ösztönzéstôl, hogy elszakadjanak egymás vonzásából.

J. D. van der Waals
 1873-ban számításba véve az intermolekuláris erôket és a molekulák véges térfogatát, megalkotta a reális gázok tulajdonságaira vonatkozó összefüggést. Az intermolekuláris erőket a következőképpen vette figyelembe.

Egy molekulának az edény falára ható erejét csökkenti a szomszédos molekulák vonzó hatása. Emiatt a nyomás csökken ahhoz képest, mintha nem lenne vonzó hatás. Az ideális gáz nyomása a következőképpen viszonyul a reális gázéhoz.

Pideális = P reális + 

, ahol az 

 tag korrekciós tag.

A molekulák közti kölcsönhatás attól függ, milyen gyakran közelíti meg bármely két molekula egymást. Mivel egy részecske jelenléte egy adott térfogatban 

-vel, a sűrűséggel arányos, annak a valószínűsége, hogy két részecske talákozik az adott térrészben, a részecskeszám/térfogat négyzetével arányos,. Az a – arányossági tényezô.

A molekulák véges térfogatát a következő módon vehetjük figyelembe.

Minden molekula elfoglal egy véges kis térfogatot, így a gáz effektív térfogata: 
(V – n·b), ahol V a tartóedény térfogata, n a gáz móljainak száma, b pedig konstans, a gázra jellemzô állandó.

Így a reális gázokra vonatkozó egyenlet, az ú.n. van der Waals egyenlet, a következőképpen alakul,




                                         

 


                           korrigált nyomás            korrigált térfogat

A 7. táblázat különböző gázok a és b értékeit közli. a-t és b-t úgy választják meg, hogy a legjobb egyezést kapják az egyenlet és a megfigyelt viselkedés között.

7. táblázat

Gáz
a (atm dm6 mol2)
b (dm3/mol)

He
0,034
0,0237

Ne
0,211
0,0171

Ar
1,34
0,0322

Kr
2,32
0,0398

Xe
4,19
0,0266

H2
0,244
0,0266

N2
1,39
0,0391

O2
1,36
0,0318

Cl2
6,49
0,0562

CO2
3,59
0,0427

CH4
2,25
0,0428

CCl4
20,4
0,138

NH3
4,17
0,0371

H2O
5,46
0,0305

Folyadékok és szilárd anyagok, intermolekuláris erôk

Az alapvetô különbség a gázok és a kondenzált halmazállapotú anyagok (folyadék, szilárd) között a molekulák közti távolság. Mivel ez a távolság a folyadékokban és a szilárd anyagokban sokkal kisebb, számolnunk kell a molekulák között fellépő ú.n. intermolekuláris erőkkel, amelyek csak rövid távon hatnak. Ezek vonzóerők, és hatásukra a folyadékokban és szilárd anyagokban rendezett szerkezet alakul ki. A molekulák között viszonylag kevés üres hely van. Emiatt a folyadékok és a szilárd anyagok nehezen összenyomhatók, meghatározott térfogatuk van. A folyadékok molekulái viszonylag kevésbé rendezettek, távolabb vannak egymástól, ezért könnyen elmozdulnak. A folyadékok emiatt felveszik az edény alakját. A szilárd anyagok molekuláinak szinte nincs mozgásszabadsága. Hosszútávú rendezettség alakul ki bennük, három dimenzióban. Meghatározott alakjuk és térfogatuk van. Néhány kivételtôl eltekintve, (a víz a legfontosabb) egy adott anyag sűrűsége a szilárd halmazállapotban nagyobb, mint a folyadéké.

1.1.5 Az intermolekuláris erők

A molekulák között fellépő vonzóerők, az intermolekuláris erők felelôsek a gázok nem ideális viselkedéséért és a kondenzált fázisok létezéséért. Ahogy a hômérséklet csökken, csökken a molekulák átlagos kinetikus energiája és a molekulák már nem tudnak elszakadni egymástól. A molekulák folyadékcseppekké aggregálódnak, kondenzálódnak. A molekulák között működô intermolekuláris erôk nagyságát a forráspont és az olvadáspont jellemzi.

Ne keverjük össze őket az intramolekuláris erôkkel, amelyek a molekulában levô atomokat összetartó erôk. Sokkal nagyobbak, mint az intermolekuláris erôk.

Az intermolekuláris erők típusait az alábbiakban tárgyaljuk.

1.1.5.1 Dipól-dipól erôk 

A dipól-dipól erôk poláris (dipólusmomentummal rendelkezô) molekulák között ható erôk. Elektrosztatikus eredetűek, a Coulomb törvény érvényes rájuk. Minél nagyobb a molekulák dipólusmomentuma, annál nagyobbak a fellépő vonzó erôk. A dipól-dipól erők miatt a molekulák szilárd állapotban úgy helyezkednek el, hogy a vonzó erő maximális legyen (27. ábra). Ez egyben az energiaminimumot is jelenti.




27. ábra

Dipólus molekulák maximális vonzóerőre törekvő elrendeződése szilárd anyagban.
A folyadékokban nem ennyire nagy a rendezettség, de ott is igyekeznek hasonló módon elhelyezkedni a molekulák.

Ion-dipól erôk
Az ionok és a poláris molekulák között létrejövő erőkre szintén a Coulomb törvény érvényes (ld. 28. ábra).




28. ábra

Az ion-dipól köcsönhatás két esete.
A kölcsönhatás erôssége a dipólusmomentum nagyságától és az ion töltésétôl és méretétôl függ. Mivel a kationok általában kisebbek, mint az anionok, rajtuk a töltés jobban koncentrált. Ezért azonos töltésű kation és anion közül a kationok fejtenek ki nagyobb vonzást. Az ion-dipól kölcsönhatások jellegzetes példája a hidratáció. Ionos vegyületek oldódásakor a vízmolekulák elektromos szigetelôként viselkednek, körülveszik, és távol tartják egymástól az ionokat.

1.1.5.2 Diszperziós erôk

Ha egy nem poláris molekula (vagy atom) közelébe egy ion, vagy egy poláris molekula kerül, a nem poláros molekula (vagy atom) elektroneloszlása megváltozik. A pozitív és negatív töltések súlypontja szétválik (29. ábra).




29. ábra

a.: He atom gömbszimmetrikus töltéseloszlása. A töltéseloszlás torzulása b.: kation c.: dipólus molekula közelségében.
A keletkezô dipólust indukált dipólusnak nevezzük, mert a semleges atomban a töltésszétválást egy ion vagy poláris molekula közelléte okozza. Az indukáló részecskétől függően ion-indukált dipólus vagy dipólus-indukált dipólus kölcsönhatásról beszélünk.

Az indukált dipólus létrehozása attól is függ (az indukáló ion vagy dipólus nagyságán kívül), hogy mennyire polarizálható az adott molekula, azaz mennyire könnyen változtatható meg az elektroneloszlása. Minél több elektront tartalmaz és minél diffúzabb az elektronfelhô, annál könnyebben polarizálható.

Meglepő módon két apoláris molekula között is felléphet indukciós hatás. Ez magyarázza meg, hogy miért képesek az apoláris molekulák vagy atomok kondenzálódni. Vegyük a hélium példáját. A hélium atomban egy adott pillanatban az elektron helyzetétôl függôen dipólusmomentum (pillanatnyi dipólusmomentum) alakul ki. Ezt azonban a dipólusmomentum mérés viszonylag hosszú ideje alatt már nem észleljük, mert a sok pillanatnyi dipólusmomentum kiátlagolódik.

Az egyik pillanatnyi dipólus egy másik közeli He atomban dipólust indukál, a következő pillanatban ez az indukált dipólus indukál töltésszétválást egy következő He atomban és így tovább. Ezáltal vonzás lép fel a He atomok között és ez nagyon alacsony hômérsékleten elegendô ahhoz, hogy cseppfolyósodjon a He.

Az ideiglenes dipólusok kvantummechanikai értelmezését Fritz London
 végezte el 1930-ban. Kimutatta, hogy az indukált dipólus–indukált dipólus vonzóerô nagysága egyenesen arányos a polarizálhatósággal. Ezeket az erőket diszperziós erőknek hívjuk. Azt várhatnánk, hogy ezek az erôk nagyon gyöngék. Ez igaz is a He esetében például, melynek forráspontja -269oC. A móltömeg növekedésével azonban a diszperziós erők növekednek. Ez annak a következménye, hogy a nagyobb molekulák több elektronnal rendelkeznek, és nagyobb méretük miatt gyengébben kötöttek bennük az elektronok is. Így a molekulák polarizálhatósága is nagyobb. Sok esetben a diszperziós erôk nagyobbak a dipól-dipól kölcsönhatásoknál.

Például


Dipólmomentum
Olvadáspont (°C)

CH3F
1,8 D
–141,8 

CCl4 
0
 –23

a CCl4 molekulák között ható diszperziós erők jóval nagyobbak, mint a CH3F molekulák közötti dipól-dipól erők, mert a CCl4-nak több elektronja van és emiatt nagy a polarizálhatósága.

Diszperziós erôk léteznek mindenféle típusú molekula között függetlenül attól, hogy azok semlegesek, vagy töltöttek, polárisak, vagy apolárisak.

1.1.5.3 van der Waals erôk

A dipól-dipól, dipól-indukált dipól és a diszperziós erôket együttesen van der Waals erôknek hívjuk. Ezek mind vonzóerôk és meghatározzák az anyagok lényeges fizikai tulajdonságait (olvadáspont, forráspont, oldhatóság). A molekulák közti távolságot a köztük ható van der Waals erôk és az elektronok és magok közti taszítóerôk egyensúlya szabja meg. A van der Waals rádiusz a két molekula közti távolság fele, ha a vonzóerôk maximálisak. A fő különbség az atom vagy ionsugarak és a van der Waals rádiusz között, hogy utóbbinál az atomok nincsenek kémiai kötésben egymással. A különbséget a 30. ábrán szemléltetjük a jód molekula példáján.




30. ábra

A van der Waals rádiusz és az atomrádiusz kapcsolata a I2 molekula példáján bemutatva. A szilárd jódban a molekulák olyan szorosan illeszkednek, hogy két szomszédos jód molekula atommagjainak távolsága 430 pm. Ennek fele a van der Waals rádiusz. Az atomrádiusz ezzel ellentétben, ugyanazon jód molekula két atommagja közötti távolság fele.
1.1.5.4 A H-híd kötés

A H-híd kötés a dipól-dipól kölcsönhatás egy speciális esete. Egy poláris kötésben részt vevô H-atom (pl. O–H, N–H) és egy magános elektronpárral rendelkezô elektronegatív atom O, N vagy F között jön létre. A következôképpen szemléltetjük:

A–H---B
vagy A–H---A

A és B O, N, vagy F atomot jelent. A három atom egy egyenesen fekszik általában, de az eltérés ettől néha akár 30° is lehet.

A H-hidakat a vegyületek forráspontjának tanulmányozásakor ismerték fel. Általában a periódusos rendszer egy csoportján belül felülről lefelé nô a hasonló típusú vegyületek forráspontja. Ezt a móltömeg növekedése okozza. A várakozással szemben az 5A, 6A és 7A csoportok elemeinek hidrogénnel képzett vegyületeit vizsgálva a legkönnyebb tag rendelkezik a legmagasabb forrásponttal.

A H2O, HF és NH3 kiemelkedôen magas forráspontját a H-híd kötések okozzák. A H-híd kötés kiemelkedően nagy energiájú (40 kJ/mol) dipól-dipól köcsönhatás. (Az egyéb van der Waals kölcsönhatások energiája 2-15 kJ/mol között van.)

A H-híd kölcsönhatás olyan erős, hogy a szilárd HF-ban például nem különálló molekulák vannak, hanem láncok. A folyékony hidrogénfluoridban is kiterjedten egymáshoz kapcsolódnak a molekulák. A H-híd kötést az elektronegatív atom magános elektronpárja és a H mag közötti Coulomb kölcsönhatás okozza.

A F elektronegatívabb, mint az O, ezért azt várnánk, hogy a HF-ban erôsebb a H-híd kötés, mint a H2O-ben. A H2O molekula azonban két H-atomja és az O két nemkötő elektronpárja révén egyszerre négy intermolekuláris H-híd kötésben vesz részt, ezért a víz forráspontja nagyobb, mint a HF-é.

A vonzóerôk mellett a molekulák között taszítóerôk is fellépnek, amelyek a távolság csökkentésével egy idő után nagyon meredeken nônek. Ez magyarázza a folyadékok összenyomhatatlanságát.

A folyadék halmazállapot

A folyadékokban, mint oldószerekben nagyon sok érdekes és fontos kémiai reakció zajlik. A továbbiakban a folyadékok két jellegzetes tulajdonságával, a felületi feszültséggel és a viszkozitással foglalkozunk, valamint a Földön található legközönségesebb és egyben legkülönlegesebb folyadékkal, a vízzel.

A felületi feszültség

Az edény belsejében levô molekulára minden irányból egyenlő vonzóerô hat, így az erők eredője nulla. A felszínen levô molekulákra azonban csak lefelé és oldalt irányuló erôk hatnak. Ezek a folyadék belseje felé húzzák a molekulát és igyekszenek a legkisebb felületet kialakítani. Ez magyarázza az eső cseppek megközelítően gömb alakját, ugyanis azonos térfogatú geometriai testek közül a gömb felülete a legkisebb.

Ahhoz, hogy a folyadék felületének csökkentésére irányuló tendenciát megfordítsuk, energia szükséges. Az az energia, amely a folyadék felületének egységnyi növeléséhez szükséges, a felületi feszültség. A felületi feszültség függ az intermolekuláris erőktől. Az erôs intermolekuláris erôkkel rendelkezô anyagoknak nagy a felületi feszültsége. Ilyen anyag pl. a víz, az erős H-hidak miatt.

A felületi feszültség másik megnyilvánulása a kapilláris hatás. A 31. ábra mutatja, ahogy a víz önmagától felkúszik a kapilláris falán.




31. ábra

a.: Ha az adhézió erősebb, mint a kohézió, a kapillárisban felemelkedik a folyadék (pl. víz). b.: Ha a kohézió erősebb, a folyadék szint lecsökken a kapillárisban (pl. higany). Figyeljük meg, hogy a víz meniszkusza konkáv, lefelé görbül, míg a higanyé konvex, vagyis felfelé görbül.
Ennek magyarázata a következő. A víz molekulák intermolekuláris erőkkel kötődnek az üveghez. E vonzás miatt egy vékony folyadékfilm kezd felfelé kúszni a kapilláris falán. Azért, hogy e folyadékfilm felülete csökkenjen, a felületi feszültség összehúzódásra készteti a filmet és ily módon felemeli a vízszintet a csôben. A végső vízszint akkor alakul ki, ha a felületi feszültség egyenlővé válik a folyadék helyzeti energia változásával. Ez azt jelenti, hogy a kialakuló folyadékoszlop magassága nem függ a kapilláris anyagától csak a felületi feszültségtől.

A kapilláris jelenség során két hatás érvényesül, a kohézió (intermolekuláris kölcsönhatás az azonos molekulák között) és az adhézió (a különbözô molekulák közötti vonzás). Ha az adhézió erôsebb, mint a kohézió a folyadék felfelé mozog, mint a víz esetében, ha a kohézió erôsebb, lefelé, mint pl. a higanynál. 

1.1.5.5 A viszkozitás

A viszkozitás a folyadék áramlással szembeni ellenállása. A méz lassabban folyik, mint a víz, viszkózusabb annál. Az áramlással szembeni ellenállást a molekulák között ható kölcsönhatások okozzák. Az erôs intermolekuláris erôkkel rendelkező anyagok nagyobb viszkozitásúak, mint a gyenge intermolekuláris erôkkel rendelkezők. Pl. a glicerin nagyon viszkózus anyag. Szerkezete az alábbi 32. ábrán látható.



32. ábra

A glicerin szerkezeti képlete

Minden glicerin molekula három hidroxil csoporttal rendelkezik, amelyek hidrogénhidakat képesek kialakítani.

A folyadékok viszkozitása általában a hômérséklettel csökken, mivel a hőmozgás növekedésével csökken a molekulákat összetartó erő.

A viszkozitást befolyásolja még a molekulák alakja is. Hosszú, összetekeredő, egymásba gabalyodó molekulák esetén nagy viszkozitás várható. Meg kell azonban jegyeznünk, hogy a molekulaszerkezet és a viszkozitás közötti összefüggésről máig nincs kialakult, egységes elmélet.

Fontos megkülönböztetni a viszkozitást a sűrűségtől. Kis sűrűségű folyadékok lehetnek nagyon viszkózusak, mint a glicerin példája mutatja. A higany pedig, bár több, mint 13-szor sűrűbb, mint a víz, mindössze másfélszer olyan viszkózus csak.

1.1.5.6 A víz szerkezete és tulajdonságai

A víz annyira közönséges anyag a Földön, hogy gyakran elsiklunk különleges tulajdonságai felett. A legfontosabbak ezek közül a következôk.

· A víz sok ionos anyag kitűnô oldószere.

· Olyan anyagokat is jól old, amelyek képesek hidrogénhíd kötés kialakítására.

· Nagyon magas hôkapacitással rendelkezik, mivel ahhoz, hogy a hőmérsékletét, azaz a molekulák átlagos kinetikus energiáját növelni tudjuk, szét kell szakítani a H-hidakat. Így a víz nagy mennyiségű hőt képes elnyelni anélkül, hogy a hőmérséklete nagyon megemelkedne. Ugyanígy sok hőt tud leadni úgy, hogy a hőmérséklete csak kevéssé csökken. Ebből adódik a tavak, óceánok hômérsékletkiegyenlítô hatása.

· Legmeglepőbb tulajdonsága, hogy a jég kisebb sűrűségű, mint a víz. A jégben a vízmolekulában az oxigén körül, közel tetraéderesen helyezkednek el a hidrogének és háromdimenziós struktúra jön létre. Ez a kivételes szerkezet, ami csak a vízre jellemzô, azért jöhet létre mivel a víz molekula egyszerre négy H-híd kötésben képes részt venni, lévén hogy megegyezik a nem kötő elektronpárjainak a száma a H atomok számával. Ebben a szerkezetben a vízmolekulák viszonylag távol vannak egymástól. Olvadáskor a háromdimenziós szerkezet majdnem teljesen érintetlen marad. Relatíve kevés molekula tud elszakadni a H-hidakból. Ezek bezáródnak a térhálós szerkezetbe így a sűrűség nagyobb lesz. A hômérséklet emelkedésével tágul a víz, ami sűrűség csökkenést okoz. 0oC-tól 4oC-ig a molekulák bezáródása uralkodik, és a víz sűrűsége nő, 4oC felett a hőtágulás dominál, és csökken a víz sűrűsége. A víz ezen tulajdonsága miatt nem fagynak be télen a tavak fenékig, ami lehetővé teszi a vízi élőlények áttelelését.

energia











� Evangelista Torricelli (1608-1647). Olasz matematikus. Feltehetően ő volt az első személy aki felismerte az atmoszféra nyomást.


� Robert Boyle (1627-1291). Brit vegyész és filozófus. Bár neve elsősorban a gáztörvényekhez kapcsolódik, számos más területen is hozzájárult a korabeli kémiához és fizikához. Könyve, a "Szkeptikus vegyész" kémikusok több generációjára hatott.


� Jacques Alexandre Charles (1746-1823). Francia fizikus. Nagyszerű előadó volt. Több tudományos kísérletekhez használható készüléket talált fel. Elsőként alkalmazott hidrogént léggömbök felfújására.


� Joseph Louis Gay-Lussac (1778-1850). Francia kémikus és fizikus. Ő is nagy léggömb rajongó volt. Egy alkalommal 6 km magasságba emelkedett, hogy levegőmintákat gyűjtsön.


� William Thomson, Lord Kelvin (1824-1907). Skót matematikus és fizikus. Kelvin a fizika majd minden ágában jelentős eredményeket ért el.


� Ludwig Eduard Boltzmann (1844-1906). Osztrák fizikus. Bár Boltzmann minden idők egyik legnagyobb elméleti fizikusa volt, kora nem ismerte el. Szegényen és depressziósan öngyilkosságot követett el 1906-ban.


� James Clerk Maxwell (1831-1879). Skót fizikus. A XIX. század nagy elméleti fizkusainak egyike. A gázok kinetikus elmélete, a termodinamika és az elektromágnesesség területén ért el kiemelkedő eredményeket.


� Thomas Graham (1805-1869). Skót vegyész. Graham fontos munkát végzett az ozmózis kutatásában és számos foszforsavat írt le.


� Johannes Diderick van der Waals (1837-1923). Skót fizikus. Van der Waals 1910-ben Nobel díjat kapott a gázok és folyadékok tuladonságaira vonatkozó kutatásaiért.


� Fritz London (1900-1954). Német fizikus. London elméleti fizikus volt, fő szakterülete a folyékony hélium szupravezetésének értelmezése volt.
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