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1. ATOMOK ÉS MOLEKULÁK

1.1. Miből állnak az atomok?

Az atom fogalmát a görög filozófusok használták először több, mint 2000 évvel ezelőtt. Démokritosz, az ókori Görögország egyik legnagyobb tudósa feltételezte azt, hogy minden anyag kicsiny, oszthatatlan részekből tevődik össze, melyeket atomoknak nevezett el. Ez az ismeret azonban az ókori görög kultúra sok más egyéb "kincsével" együtt feledésbe merült hosszú évszázadokra és csak az 1800-as években került ismét elő. John Dalton, angol professzor kezdte el ismét használni az atom fogalmát, miszerint az elemek csak egyféle atomból állnak. Az ilyen anyagokat hívjuk kémiai elemeknek, mint pl. az oxigén, nitrogén, arany, vas stb. A tiszta arany tehát csak arany atomokat, a tiszta oxigén csak oxigénatomokat stb. tartalmaz. A víz nem elem, hanem vegyület, bár sokáig annak gondolták. Kétféle kémiai elem állítható elő belőle, az oxigén és a hidrogén.

Az anyag tovább nem osztható részét, amely még magán viseli az illető anyag összes kémiai tulajdonságát atomnak nevezzük.

Az atom azonban még tovább bontható. Két fő része van , az atommag és az elektronburok. Az atommagban összpontosul az atom tömegének jelentős része, pozitív töltésű protonok és semleges neutronok találhatók benne, amelyeket összefoglaló néven nukleonoknak is neveznek. A nukleonok tömege közel 2000-szer nagyobb, mint az elektroné.

A legegyszerűbb atom a hidrogénatom. Az atommagja mindössze egyetlen protonból áll, amely körül egyetlen elektron van. Az elektront az elektromos vonzóerő tartja a proton körül. Töltésük nagysága azonos, de ellentétes előjelű, hiszen a hidrogénatom, mint minden atom kifelé elektromosan semleges. A proton egységnyi pozitív, az elektron pedig egységnyi negatív töltéssel rendelkezik. Azért választották egységként ezeket a töltéseket, mivel ennél kisebb töltést nem tudunk előállítani, ezt tekintjük az elemi töltésnek.


Az összes többi atom magjában több proton és neutronok is találhatók, a mag körül lévő elektronfelhő pedig a protonok számával azonos számú elektront tartalmaz. A H(hidrogén)atom mérete 0,05 nm körül van, 1nm = l0-9m, amely elképzelhetetlenül kicsi. Az atommag még ennél is sokkal, milliószor, kisebb, 10-15m-es nagyságrendű. A méretviszonyokat úgy képzelhetjük el, hogyha gondolatban az atommagot felnagyítjuk gombostűfejnyi méretűre, akkor az atom mérete akkora lenne, mint egy labdarúgó-stadion.

Az atommag

Az elemek atomjai közti különbséget atommagjaik különbözősége okozza, mégpedig az, hogy az illető atom magjában hány darab proton van. A hidrogén atommagjában egy proton van, a héliuméban kettő, a szénatommag hat, az urán atommagja pedig 92 protont tartalmaz.

Ha az elem atommagjai azonos számú protont tartalmaznak azért mégis lehet köztük különbség, mégpedig a magban lévő neutronok számában. A legegyszerűbb atomnak, a hidrogénnek is három féle alakja van, mivel a proton mellett lehet az atommagban még egy vagy két neutron is. A közönséges, a leggyakrabban előforduló hidrogén atommagja egyetlen proton. Létezik olyan hidrogén atommag, amelyben egy neutron is van még az atommagban, melynek külön nevet is adtak, ez a deutérium. A trícium magja viszont az egy proton mellett két neutront tartalmaz. Az ilyen atommagokat együttesen izotópoknak nevezzük. 

Az azonos protonszámú, de különböző neutronszámú atomokat izotópoknak nevezzük.

Az izotópokra nem szokás külön elnevezést használni (kivétel a hidrogén) hanem a nukleonok számával szokás jelölni a különböző izotópokat. Például az urán esetében, mely az atomerőművek számára az "üzemanyag" a két legfontosabb izotóp az 

 izotóp. A protonok számát rendszámnak, míg a nukleonok számát tömegszámnak nevezzük. A tömegszámot az elem vegyjele melletti bal felső, a rendszámot pedig a bal alsó sarokban szokás feltüntetni.

Az elektronburok modellje

A negatív töltésű elektronokat az atommag pozitív töltése által keltett vonzóerő tartja az atommag körül, hiszen az ellentétes töltésű részek vonzzák egymást. Az ilyen kötött állapotban lévő elektronoknak azonban jellegzetes tulajdonságai vannak, olyanok, amelyekkel makroszkopikus világunkban nem találkozunk. Az elektronok energiája ugyanis nem változhat meg akármennyivel, hanem csak meghatározott értékekkel. Az atomi rendszer energetikailag sokféle állapotban lehet, de nem akármilyenben. Erre az elemek színképének vonalas voltából lehetett következtetni.


Milyenek hát egy mikrorendszer lehetséges állapotai? Egyáltalán mi határozza meg a rendszer energiáját és ennek az energiának megfelelő állapotát? Az atom alkotórészeinek, az atommagnak és az elektronoknak a kölcsönhatása. Ez alakítja ki egymáshoz viszonyított helyzetüket, ami a rendszer energiáját megszabja és állapotát jellemzi. Elemezzük a lehető legegyszerűbb mag-elektron rendszert, a hidrogénatomot!


Minden rendszer minimális energiájú állapota az alapállapot. Megfelelő energia felvételével azonban a hidrogénatom is megváltoztathatja alapállapotát. Ilyen esetben minőségileg megváltozik az elektron elhelyezkedése a proton körül, a rendszer ugrásszerűen jut át egy másik, meghatározott, magasabb energiájú állapotba. Az energiaváltozás adagos, idegen szóval kvantumos, mivel a proton-elektron rendszer nem létezhet akármilyen állapotban, csak bizonyos jól meghatározott állapotokban. Egyikből a másikba úgy juthat át, hogy az energiát adagban veszi fel (pl. fotonok, fény formájában), illetve adja le. Az elektron mozgásállapota megváltozik a folyamat során. Ehhez a jelenséghez kell modellt keresnünk. A kvantumelmélet megalapozói a hidrogénatom állapotainak leírásához a rezgő húrban találták meg a legalkalmasabb modellt, amelyet már az állóhullámok esetében tárgyaltunk.


Egy kifeszített húr, ha megpendítjük, mozgásba jön, rezegni kezd. Nem végezhet azonban tartósan akármilyen rezgést, csak olyat, amelyben a kitérés a húr két végén nulla, hiszen azok rögzítve vannak. Ennek a feltételnek nagyon sok húrállapot eleget tesz, de nem akármilyen. Kialakulhat a húron olyan rezgés, amikor a végpontokat leszámítva, a húr minden pontja rezeg. A húr közepén a legnagyobb a kitérés, mely a két végpont felé közeledve csökken. A húr egész hosszán egyetlen félhullám alakul ki, vagyis a húr hossza a rezgés hullámhosszának felével egyenlő. Ez a rezgő húr legkisebb energiájú - legnagyobb hullámhosszal jellemezhető - állapota. A rezgés hullámhossza nem változhat akármennyivel, nem lehet csak egy kicsit nagyobb, vagy kisebb, mert a húr hossza adott. Egy másik lehetséges rezgésállapotban a hullámhossz éppen fele az előbbinek, vagyis a húron egy teljes hullám alakul ki. Ebben az állapotban - mely minőségileg más - van a húron egy pont, a húr középpontja, amely nem rezeg. Ez a csomópont. A harmadik lehetséges állapotban három félhullám alakul ki a húr hosszán, és két csomópont jelenik meg, a negyedikben négy félhullám és három csomópont, és így tovább. A rezgő húr tehát csak olyan állapotokat vehet fel, amelyekben a húr hosszán egész számú félhullámból álló rezgés alakul ki. 


A hidrogénatom lehetséges állapotait a húr állandósult rezgésállapotaihoz hasonlíthatjuk. Azonban a lehetséges elektronállapotokat térbeli állóhullámok modellezik. 


A húr legkisebb energiájú alaprezgésével a hidrogénatom alapállapotát modellezzük. Ahogy a húrnak ebben az állapotában mindenütt van mozgás, csak az egyik ponton kisebb, a másikban pedig nagyobb a kitérés, úgy a hidrogénatom alapállapotában a mag körül mindenütt jelen van az elektron, csak az egyik pontban inkább, mint a másikban. A húr minden pontjában meg lehet adni a rezgés hevességének mértékét, vagyis az energiát, mely a kitérés négyzetével arányos. Ugyanúgy a mag körüli tér minden pontjában meg lehet adni az elektron jelenlétének mértékét, amit nevezzünk elektronsűrűségnek. 

Az elektront modellező hullám, szabad elektron esetében hullámcsomag, kötött elektron esetében pedig állóhullám, egy adott pontjához tartozó kitérésének négyzete arányos az elektronsűrűséggel a kiválasztott pont környezetében.


A húr lehetséges rezgésállapotait matematikailag hullámfüggvényekkel lehet leírni, amelyek megadják, hogy adott rezgésállapotban hogyan változik a kitérés pontról pontra a húr hossza mentén. A hidrogénatom alapállapotát leíró hullámfüggvény szerint az elektron a mag körül gömbszimmetrikusan tölti ki a teret. 

Az elektronsűrűség a magtól távolodva minden irányban egyformán csökken, mégpedig oly mértékben, hogy az elektronanyag nagy része a magot körülvevő 0,05 nm sugarú gömbfelületen belül oszlik el, de azon  kívül is van elektron. Az elektronsűrűség csak a magtól végtelen távolságban válik nullává, de oly rohamosan csökken, hogy az elektronanyag túlnyomó része a mag körül közelítőleg 0,1 nm sugarú gömbön belül van. A hidrogénatom alapállapotát ezzel a gömbbel szokás ábrázolni. Ezt az állapotot 1s-állapottal (s szférikus, gömb alakú) jelölik. Az s-állapotra az elektron gömbszimmetrikus eloszlása jellemző. Az atomban kötött elektron állapotát jellemző elektronállapotokat atompályáknak nevezik, bár nincs szó ténylegesen olyan pályáról, mint példádul a mozgó autó esetében. 


A hidrogénatom elektronja és a rezgő húr alapállapota közti analógiát akkor látjuk szemléletesen, ha ábrázoljuk, hogyan változik az elektronsűrűség a magon áthaladó egyenes mentén. Az ábrán a hidrogénatomnak a magon átmenő síkmetszete is látható, a pontozás sűrűsége az elektronsűrűséggel arányos. A szaggatott kör annak a gömbnek a síkmetszete, amelyen belül az elektronanyag 90%-a található. Az atompályát így is szokás ábrázolni.


Megfelelő energiaadag, vagy idegen szóval energiakvantum, felvételével a hidrogénatom átmehet egy másik állandósult állapotba, mint ahogy erélyesebb pendítésnél a húron is kialakítható másik állóhullám. Ezt egy csomópont jellemzi. A hidrogénatom elektronjának kvantumállapotait háromdimenziós állóhullámoknak képzelhetjük. Az alapállapotnál nagyobb energiaszintű állóhullám-állapotokat kétdimenziós csomófelületek megjelenésével tehetjük szemléletessé. Egyszerű modellünkben ezek a felületek az atomok esetében gömbfelületek vagy síkok lesznek.


A hidrogénatomnak - energia tekintetében - az alapállapot után következő első lehetséges kvantumállapotában az elektron kétféle alakot ölthet. Az egyikben gömbszimmetrikusan veszi körül a magot, de a mag körül kijelölhető egy gömbfelület, ahol nem tartózkodhat az elektron (értéke nulla az elektronsűrűség). Ennek az állóhullám-állapotnak tehát egy gömbfelület a csomóeleme, jelölése 2s. Az elektron a csomófelületen belül is, és azon kívül is van, de a gömbfelület pontjairól "ki van tiltva". Ebben az állapotban az elektron körülbelül négyszer akkora sugarú gömbön belül oszlik el, vagyis az atompálya sugara négyszer akkora, mint az 1s-állapotban. Az elektron tehát átlagosan távolabb van az atommagtól.


A proton által kialakított gömbszimmetrikus erőtérben kialakuló háromdimenziós állóhullámoknak lehet egy másik olyan állapota is, amelyben csak egy csomóelem van, amely egy csomósík. A hidrogénatomnak ezt az állapotát az jellemzi, hogy az elektron a magon áthaladó síkból van kitiltva. Ez a 2p-állapot (p propeller alak). Ennek az állapotnak megfelelő elektroneloszlás metszetben egészen jól összehasonlítható az egydimenziós állóhullám egycsomós állapotának alakjával. Ilyen egycsomósíkos 2p-állapot elvileg háromféle lehet, mert három, egymásra merőleges síkban alakulhat ki független csomóelem. 


A hidrogénatomnak lehetnek két, három, sőt több csomófelületet (gömbfelületet vagy síkot, vagy mind a kettőt) tartalmazó állapotai is. Az ábrán látható "lóhere" alakú, kétcsomósíkos 3d-állapotnak a két csomósíkra merőleges metszete látható. 

A még bonyolultabb f-állapotokat pedig már nem is lehet az előbbiekhez hasonló módon szemléltetni. Az állapotok energiájának és a pálya alakjának meghatározására lehetőség van, amely a hidrogénatom esetében nagyon jó egyezésben van a tapasztalattal. A legnagyobb érdekesség ténylegesen az, hogy a hidrogénatom elektronjának energiája nem lehet akármekkora, hanem csak bizonyos értékeket vehet fel. Kiszámíthatóak a már korábban is ismert mérési eredmények az elmélet alapján, amelyeket a színképek vizsgálata során nyertek.  Ez azonban annyira bonyolult, hogy könyvünkben nem tárgyalhatjuk. Egyszerűsített modellünk viszont használható eredményekre vezet. 

A hidrogénatom alapállapotának energiája Ealap = -2,2 . 10-18 J. Negatív érték, hiszen kötött rendszerről van szó. Az atomi elektronállapotok és az elektronátrendeződésekkel magyarázható kémiai reakciók esetében 10-18 J nagyságú energiaváltozások történnek. Ez egy-egy részecske esetében igen kicsi, ezért használjunk prefixumot, 10-18  J = 1 aJ, kimondva atto. A különböző táblázatokban inkább a mólnyi mennyiségű anyag átalakulását jellemző energiaváltozást tüntetik fel, ami ennek az értéknek a 6.1023 - szorosa, ami kJ/mól nagyságrend. 

Nézzük a hidrogénatom vonalas színképének kialakulását!

A forró hidrogéngáz kibocsátási színképe jellegzetes szerkezetű, csak meghatározott frekvenciájú fényt bocsát ki, amelyek a prizmával vagy optikai ráccsal előállított színképben fényes vonalakként jelennek meg. Az, hogy nem akármilyen frekvenciájú foton keletkezik, az a kvantált energiaállapotok következménye. A vonalak csoportokba oszthatók. Vannak színképvonalak az ultraibolya tartományban, a látható tartományban és az infravörös tartományban is. Ez modellünkkel a következőképp magyarázható: ha a foton valamelyik gerjesztett állapotból az alapállapotba való átmenetkor keletkezik, akkor az ennek megfelelő színképvonalak az ultraibolya tartományban vannak. A látható foton akkor keletkezik, ha az elektron az első gerjesztett állapotba érkezik. Ha a második gerjesztett állapotba érkezik az elektron, akkor infravörös foton keletkezik. 

Kérdések, feladatok

1.
Melyek az atomok alkotórészei?

2.
Mik az izotópok?

3.
Miért alkalmazhatjuk az állóhullámmodellt a kötött elektron leírására?

4.
Mit értünk az atompálya kifejezés a alatt?

5.
Milyen alakú állóhullámmintákat használhatunk a hidrogénatom elektronállapotainak leírásához?

6.
Egy atomnak hányféle alap- és gerjesztett állapota lehet?

7.
Egy hidrogénatommag 1 nm távolságra van egy elektrontól. Mekkora az elektron elektromos potenciális energiája és mekkora a gravitációs potenciális energiája?

8.
Mi a különbség az abszorpciós és az emissziós színkép vonalsűrűségében?

1.2. Többelektronos atomok


Ha egyetlen elektron nem egyetlen proton, hanem egy nagyobb pozitív töltésű atommag (pl. a két pozitív töltésű héliummag vagy a három pozitív töltésű lítiummag) erőterében tartózkodik, lehetséges elektronállapotait hasonlóaknak képzelhetjük mint azt a hidrogénatom elektronjánál tettük, csupán a nagyobb töltésű mag erősebben vonzza, kisebb térrészre koncentrálja az elektront. Az elektroneloszlás szimmetriája - a csomófelületek száma és alakja - a nagyobb magok erőterében is ugyanolyan, mint a protonéban, vagyis az egyetlen elektron lehetséges állapotait a nagyobb magok erőterében is "hidrogénszerű" atompályákkal, az ott használt térbeli állóhullámokkal írhatjuk le. Az elektronokat ilyen elképzelt atompályákra helyezzük el. Az elhelyezés módjának viszont szabályszerűségei vannak. Az egyik ezek közül a Pauli-elv, amely kimondja, hogy egy rendszeren belül nem lehet két elektron azonos állapotban, legalább spinjükben különbözniük kell. 

Az elektron nem csak egyszerűen egy töltéssel rendelkező részecske, hanem egy kicsiny mágnes is egyben. Ezt a tulajdonságát fejezi ki a spin, amelynek erősségére jellemző adat és változatlan, nem befolyásolható, illetve természetesen a kis "elektromágnes" mindig a mágneses tér irányába áll be, ahogyan az iránytű is a Föld mágneses mezejében. 


A héliumatom két elektronja - ha spinjük ellentétes - tartózkodhat azonos atompályán. A legkisebb energiájú állapotát, az alapállapotot úgy írhatjuk le, hogy a két ellentétes spinű elektron együtteséhez a hidrogénatom 1s-atompályájához hasonló atompályát rendelünk. A két elektron hiába taszítja egymást azonos elektromos töltésük következtében, mágneses tulajdonságuk miatt, ha megfelelően kerülnek egymás közelébe akkor vonzó kölcsönhatás alakul ki közöttük, aminek következtében összekapcsolódnak. 


Ha a rendszer kettőnél több elektront tartalmaz, az elektron-elektron és azoknak a maggal való kölcsönhatása még bonyolultabb, a leírás fokozottan nehézzé válik. A hidrogénszerű atompályák használata a leíráshoz egy leegyszerűsítés, egy lehetséges modell.


Ennek a modellnek az értelmében a többelektronos atomok elektronszerkezetét úgy írjuk le, hogy az elektronok páronként elfoglalják az atommag erőterében az atompályákat, amelyeket gondolhatunk teljesen hasonlónak a hidrogénatomnál elképzeltekhez. Először a legkisebb energiájúakat foglalják el az elektronok, majd rendre a nagyobb energiájúakat, amennyire szükség van. Az egyes atompályák konkrét meghatározásakor a nagyobb töltésű mag vonzása mellett figyelembe kell venni a már elektronokkal betöltött atompálya árnyékoló hatását is.


Ebben a gyakran használt modellben az atompályák megkülönböztetésére a következő kvantumszámokat szokták használni:

- Főkvantumszám, amely az atompálya méretét jellemzi és energiáját elsősorban ez a kvantumszám szabja meg. Jele: n, értékei 1,2,3... Minél nagyobb az értéke, annál kiterjedtebb az atompálya. Állóhullámmodellünket használva a csomófelületek számát mutatja meg, ami n-1.


Az azonos főkvantumszámú pályák héjakat alkotnak.

- Mellékkvantumszám, amely az atompálya alakját jellemzi. Jele:l ,értékei 0, 1, 2... maximálisan n-1, vagyis pont a csomófelületek száma. Gyakran nem számmal, hanem betűvel jelölik. Az


l = 0...mellékvantumszámú állapotot s állapotnak,


l = 1... mellékvantumszámú állapotot p állapotnak,


l = 2... mellékvantumszámú állapotot d állapotnak,


l = 3... mellékvantumszámú állapotot f állapotnak 

nevezzük.

Ezeket a betűjeleket használtuk a hidrogénatom esetében is. l értéke tehát egyszerű modellünkben a csomósíkok számát mutatja meg. Pl. ha n = 3, akkor l = 0,1,2 lehet. A 0 mellékkvantumszámú állapot gömb alakú, méghozzá 3-1=2 csomógömbös az állapot. Az 1-es mellékkvantumszámú állapotban 1 csomósík, és egy csomógömb van, melyből háromféle lehet, , ezek a 3p állapotok. A 2 mellékkvantumszámú állapotban pedig két csomósík van, melyből ötféle lehet, ezek az 5d állapotok. Mindegyik állapotban 2-2 elektron lehet, tehát a 3-as főkvantumszámú héjon összesen 18 darab.


Egy adott héjban az azonos mellékkvantumszámú pályák alhéjakat alkotnak.

- Mágneses kvantumszám:  a mellékkvantumszám által megszabott szimmetriatengely irányát adja meg. A mag körül mozgó elektronok ugyanis elektromos áramkörhöz hasonló hatásúak, vagyis mágneses mezőt alakítanak ki maguk körül. Emiatt van mágneses momentumuk, mintha mágneses pólusuk lenne, amely a más forrásból származó mágneses mező, a külső mágneses tér erővonalaival csak meghatározott szöget bezáró irányokban helyezkedhet el. A különböző lehetséges orientációkank megfelelő állapotokat jellemezzük ezzel a kvantumszámmal.   Jele: m, értékei  m = -l, -(l-1),... -l, 0, +l,...(l+1),l .

A negyedik kvantumszám nem az elektron atompályára vonatkozik, hanem magára az elektronra és ez a spinkvantumszám. Értéke +1/2 és -1/2 lehet. 

Mint az eddigiekből látható, a főkvantumszám növekedésével egyre újabb atompálya-típusok jelennek meg, és ezek egyre több csomófelülettel képzelhetők el. 

Az egy atomon belül lehetséges főkvantumszámú elektronok maximális  száma

	Főkvantum-szám
	Mellékkvan-tumszám
	Mágneses kvantum-szám
	jelölés
	atompályák száma
	elektronok száma

	1
	0
	0
	1s
	1
	2

	2


	0

1
	0

-1,0,+1
	2s

2p
	1

3
	2

6

	3
	0

1

2
	0

-1,0,+1

-2,-1,0,+1,+2
	3s

3p

3d
	1

3

5
	2

6

10



	4
	0

1

2

3
	0

-1,0,+1

-2,-1,0,+1,+2

-3,-2,-1,0,+1,+2,+3
	4s

4p

4d

4f
	1

3

5

7
	2

6

10

14


E táblázatból is kitűnik, hogy az atomok elektronburka réteges felépítésű, a különböző főkvantumszámú héjakon és a mellékkvantumszámokkal jellemzett pályákon (alhéjakon) maximálisan csak meghatározott számú elektron lehet. Ha az elektronhéj főkvantumszáma n , az ennek megfelelő energiaszinten 2n2 számú elektron lehet.

Az elektronszerkezet jelölése


Írjuk fel példaként az alapállapotú nitrogénatom elektronszerkezetét! Atommagjában 7 proton van, tehát a semleges atomban 7 elektron található, melyek modellünk szerint a következőképp helyezkednek az atompályákon:

- írjuk le a részben vagy teljesen betöltött alhéjak jelét, majd ezek jobb felső részén jelöljük az elektronok számát!


N: 1s22s22p3.

Ez a jelölés azt jelenti, hogy az 1s- és a 2s-alhéjon két-két elektron, a 2p-alhéjon pedig három elektron van. Figyelembe kellett vennünk az energiaminimun-elvét, a Pauli-elvet és még egy lényeges dolog van az elektronszerkezet tárgyalásakor, az, hogy az elektronok taszítása miatt a három p állapotban lévő elektron az azonos energiájú állapotokat úgy tölti be, hogy külön-külön helyezkednek el az elektronok. Ez a Hund-szabály. Ez az energiaminimum elvére vezethető vissza. Az atom energiája akkor minimális, ha az eredő spinek száma maximális. 

Ez utóbbival kapcsolatban a következőket kell elmondani. Az elektronok negatív töltésűek, taszítják egymást. A spin-kölcsönhatás néven ismert effektus szerint a különböző spinű elektronok egymáshoz közel kerülni, az azonos spinűek pedig egymástól eltávolodni "igyekeznek". A töltés- és a spin-kölcsönhatás egyesített hatását elektron-kölcsönhatásnak nevezzük. Az azonos spinű elektronokat tartalmazó atomokban az elektronok nagyobb távolsága miatt a taszítás kisebb, így azok alacsonyabb energiájúak. Viszont ha két ellentétes spinű elektron megfelelően egymás közelébe kerül, akkor a mágneses tulajdonságuk következtében meglévő vonzó kölcsönhatás az energia csökkenését eredményezi, vagyis a két elektron összekapcsolódik. 

Elterjedt még az a jelölésmód is, hogy az egyes atompályákat egy-egy négyzettel jelöljük. Annyi négyzetet rajzolunk, ahány atompálya tartozik az adott főkvantumszámú héjhoz. Tudjuk, hogy minden héjhoz csak egy s-állapot tartozik, ezért az s állapotokat egyetlen négyzet jelöli. A három p állapotot három szorosan egymás mellé rajzolt négyzettel jelöljük, a d állapotokat öt, az f állapotokat pedig 7. Az elektronokat a négyzetekbe rajzolt nyilakkal jelöljük.  A nyilak a spint jelképezik. Egy négyzetbe legfeljebb két ellentétes irányú nyíl (elektron) kerülhet a Pauli-elv miatt. A Hund szabály szerinti párosítatlan elektronok esetében a nyilak azonos irányúak. 

Kérdések, feladatok

1.
Milyen atompályákat használunk a többelektronos rendszerek leírásához?

2.
Mik a kvantumszámok és milyeneket ismersz?

3.
Milyen elveket veszünk figyelembe az elektronszerkezet jelölésekor?

4.
Miért nem helyezkedhet el az alapállapotú szénatom mind a 6 elektronja az 1s állapotban?

5.
Melyik az a legalacsonyabb főkvantumszám, amelyhez tartozhat p-állapot, d-állapot, f-állapot?

6.
Írd fel a következő atomok elektronszerkezetét alapállapotban:

nátrium, magnézium, alumínium, klór!

7.
A kalciumatom 3s állapotban lévő elektronjának energiája ugyanakkora, mint az uránatomban a 3s állapotú elektron esetében? Ha nem, akkor mi a különbség oka?

8.
Lehetséges-e az, hogy kettőnél több elektronnak azonos legyen az energiája egy atomban?

9.
Hány különböző állapot van az n = 3 főkvantumszámú elektronhéjon?

10.
Hány elektron helyezkedhet el maximálisan az n = 2 és az n = 3 főkvantumszámú héjon? Miért nem azonos az elektronok száma a két héjon?

A kvantumelmélet születéséről

Heisenberg német, és Schrödinger osztrák fizikusok zseniális ötletei alapozták meg a kvantummechanika elméleti építményét, amelyekből levezethetőek lettek a már korábban ismert mérési eredmények például a vonalas színképekre vonatkozóan. Heisenberg nevével már megismerkedtünk a róla elnevezett törvény kapcsán.  Nézzük most meg vázlatosan Schrödinger gondolatmenetét! 

Az elektron, illetve tágabb értelemben valójában az elemi részecskék mozágására vonatkozóan állított fel egy Newton mozgásegyenletéhez hasonlítható egyenletet, amelyet tiszteletére Schrödinger-egyenletnek is neveznek. Abból indult ki, hogy a fénysugár pályája és egy, az elektromos térben mozgó elektron pályája között igen szoros kapcsolat áll fenn: a két pálya azonos lesz, ha az optikai közeget leíró törésmutató és az elektromos mezőt leíró elektromos potenciál között meghatározott kapcsolat áll fenn. 

Ha figyelembe vesszük, hogy a fénysugár fogalma a hullámoptikának csak kis hullámhosszak esetében érvényes határesete, akkor várható, hogy a klasszikus mechanika is egy új mechanikának, a "hullámmechanikának" a határesete. Ezen új mechanika alapegyenletét kell megkeresni. Így jutott el, analógia felhasználásával a róla elnevezett hullámegyenlet felállításához. Kimutatta, hogy az ő hullámegyenleténél a megoldást jelentő ( hullámfüggvényre előírt, az adott probléma esetében a hullámegyenletnek az összenergiát jelentő E paraméter egészen meghatározott értéktartománya esetében van csak megoldása. 

Ez az értéktartomány a bennünket leginkább érdeklő esetekben, nem szabad elektron esetében, diszkrét értékekből áll. Vagyis egy mikrorendszernek, esetünkben az atomoknak, a Schrödinger-egyenletből kiszámítható diszkrtét energiaértékei lehetségesek, amelyek meghatározhatóak. A matematikában a megoldást lehetővé tevő paramétereket sajátértékeknek, az egyes sajátértékekhez tartozó megoldásfüggvényeket pedig sajátfüggvényeknek nevezzük. Vagyis esetünkben meg kell keresni az E összenergiának azokat az értékeit, a sajátértékeket, amelyek mellett a Schrödinger-egyenlet megoldható. A megoldásfüggvények a sajátfüggvények. A hidrogénatom esetében az energiaértékek sorozata pontosan visszaadja a vonalas színkép esetében megismert tapasztalatot. Bonyolultabb esetekben közelítő eljárásokat alkalmaznak. Amikor az atompályák alakjáról beszéltünk, akkor valójában ezekre a megoldásfüggvényekre gondoltunk, de tudnunk kell, hogy ezek nagyon bonyolult függvények. Ezért kerestünk szemléletes modelleket. 

1.3. Az elemek periódusos rendszere


A múlt század közepén egyre több kutató figyelt fel arra, hogy bizonyos elemek tulajdonságai hasonlóak. Meglepve tapasztalták, hogy az elemek tulajdonságai a legtöbb esetben periodikus függvényei az atomtömegnek. Az ebben megnyilvánuló természeti törvényt teljes egészében csak Mengyelejev orosz vegyész ismerte fel 1869-ben. Azonban abban a korban még csak 61 elemet ismertek, míg mi több, mint százat, ezért a tudós egyes helyeket üresen hagyott a táblázatban, és meg volt győződve arról, hogy az oda tartozó elemeket is fel fogják fedezni. Némelyiknek a fizikai és kémiai tulajdonságait is meglepő pontossággal jósolta meg, annak alapján, hogy figyelembe vette a szomszédos elemek tulajdonságait.


A kémiai folyamatokban azoknak az elektronoknak az állapotában történik a legnagyobb változás modellünk szerint, amelyek a külső héjon, vagy lezáratlan belső alhéjon vannak. Ezeket vegyértékelektronoknak nevezzük. Az atom többi része az atomtörzs, amelyet változatlannak tekintjük a kémiai folyamatokban. A kísérleti eredmények azt mutatják, hogy azok az elemek mutatnak hasonló tulajdonságokat, amelyek vegyértékhéja hasonló szerkezetűnek mutatkozik modellünkben. Ezeket a periódusos rendszerben egymás alatt találjuk meg. 

Ha figyelembe vesszük a növekvő rendszámok sorrendjében az atomok elektronszerkezetének fokozatos kiépülését, valamint a kérdéses atom periódusos rendszerbeli helyét, magyarázatot kapunk a periódusos rendszer szabályszerűségeire.


A periódusos rendszerben vízszintes sorokat, periódusokat, és függőleges oszlopokat, csoportokat különböztetünk meg. 


A periódusok


A periódusokban növekvő rendszám szerint találjuk az elemeket, mely a magban lévő protonok számát jelenti. Az első periódust mindössze két elem alkotja, a hidrogén és a hélium. Ez megfelel a Pauli-elvnek, hiszen az n = 1 főkvantumszámú héjon maximálisan két darab elektron lehet s állapotban.


A második periódus kiépülése a lítiummal kezdődik. Rendszáma 3, az egyik elektron már az n = 2 főkvantumszámú héjon a 2s-atompályán van. A következő elem a berillium, rendszáma 4, vagyis atommagjában 4 proton van így 4 elektron helyezkedik el a mag körül. Ebből 2 az 1s atompályán a Pauli elvnek megfelelően, 2 pedig a magasabb energiájú 2s atompályán. A következő elemnél, a bórnál, amelynek rendszáma 5, az 5. elektront a Pauli elv miatt már a 2p atompályára kell elhelyezni. A 2p atompályák száma 3, és az atompályák mindegyike 2-2 elektronnal tölthető be. Ahogy haladunk ebben a periódusban a bórtól a szénen, nitrogénen, oxigénen, fluoron keresztül, mindenütt egy további elektront helyezünk el a három 2p atompálya egyikére, s így érkezünk el a neonhoz, ahol a hatodik 2p elektron is a helyére kerül. Ezzel kiderült a mezők elnevezésének oka is, a név annak az atompályának a jele, amelyet éppen elektronokkal töltünk fel az illető mező elemeinek felépítése során. 


A nátriumtól az argonig terjedő harmadik periódusban az n=3 főkvantumszámú héj 3s-, majd 3p-atompályái töltődnek fel.


A negyedik periódus a 19-es rendszámú káliummal kezdődik, de itt nem a 3d, hanem a 4s-atompályára kerül az elektron. A d-állapotok az energiaminimum-elve miatt mindig később töltődnek fel, mint az eggyel nagyobb főkvantumszámú s állapot. Az s állapotok átlagosan egy kisebb távolságot jelentenek a magtól még az előző héj d vagy f pályáinál is, ezért előbb kezdenek el kiépülni n = 3-tól kezdődően. A pályák betöltődését figyelembe véve sokszor beszélünk a periódusos rendszer s-, p-, d- és f- mező elemeiről.


A csoportok


Az egy-egy csoportban lévő elemek atomjainak vegyértékhéja hasonló szerkezetű, ezért ezek az elemek kémiai hasonlóságot is mutatnak. Példaként néhány csoport vegyértékhéjának szerkezete:


Az alkálifémek csoportja (Li,lítium, Na, nátrium, K, kálium, Rb, rubidium, Cs cézium és Fr, francium), vegyértékhéjuk ns1.


Az alkáliföldfémek csoportja (Be, berillium, Mg, magnézium, Ca, kalcium, Sr, stroncium, Ba, bárium, Ra, rádium), vegyértékhéjuk ns2.


A halogének csoportja (F, fluor, Cl, klór, Br, bróm, I, jód, At, asztácium), vegyértékhéjuk ns2p5.


A nyolcadik csoportban találhatók a nemesgázok. Ezek közül a héliumatom elektronszerkezete 1s2, az összes többinek a vegyértékhéja ns2p6 felépítésű. Ez az elnevezés onnan adódik, hogy nem alkotnak vegyületeket, molekulákat még egymással sem, mely elektronszerkezetük következménye. Ugyanis ez az elektroneloszlás olyan, hogy az elektronfelhő, a három darab p állapotban lévő két-két elektron helyezkedik el, a kialakuló szimmetrikus elrendezés minden oldalról leárnyékolja az atommagot, ezért ez nagyon stabilis szerkezet. És ez az, aminek reális fizikai tartalma van, nem pedig az, hogy a hidrogénatom esetében bevezetett atompályákat képzelünk el, bár, mint azt az eddigiek során láttuk ez a modell nagyon sok tapasztalatot megmagyaráz.


[image: image1]
Kérdések, feladatok

1.
Mit nevezünk periódusnak és oszlopnak a periódusos rendszerben?

2.
Mik a vegyértékelektronok és mi az atomtörzs?

3.
Milyen mezőkre lehet osztani a periódusos rendszert, és mi ennek a felosztásnak az atomszerkezeti alapja?

4.
Írd le a 4, 14, 18 rendszámú elemek atomjainak elektronszerkezetét a periódusos rendszer használata nélkül, és állapítsd meg, melyik periódusba és oszlopba tartoznak ezek az elemek!

1.4. Ionok kialakulása


Az atom semleges, a magban lévő protonok és az elektronfelhőben lévő elektronok száma megegyezik. Azonban eddigi tanulmányainkból tudjuk, hogy léteznek pozitív és negatív töltésű ionok is a természetben. Gondoljunk csak az egyik legismertebb vegyületre a konyhasóra, mely pozitív töltésű nátrium és negatív töltésű klorid ionokból áll. De hogyan és miért keletkeznek a semleges atomokból ionok?


Megfelelő energia hatására az atomból le lehet szakítani az elektront, Így keletkeznek a pozitív ionok.


1 mól alapállapotban levő szabad atomból a legkönnyebben leszakítható elektron eltávolításához szükséges energiát nevezzük ionizációs energiának.


Ez az energia a nemesgázoknál a legnagyobb és az alkálifémeknél a legkisebb. Ez szintén elektronszerkezetükkel magyarázható. Míg a nemesgázok esetében egy stabilis elektronszerkezetet kell megbontani, ami energiaigényes, addig az alkálifémeknél a vegyértékhéjon lévő elektron csak lazán kötődik az atomhoz. 


Az atomok ionizációs energiája egy perióduson belül a rendszám növekedésével általában nő, egy csoporton belül nézve viszont csökken. 


Energiaközlés hatására tehát a semleges atomból elektron szakadhat le, így alakulnak ki a pozitív töltésű ionok. De vajon miért vesz fel egy semleges atom elektront? Márpedig erre igen sok atom képes, például a halogének a természetben egyszeresen negatív töltésű ionok formájában fordulnak elő. Például a klóratomból egy elektron felvételével kloridion keletkezik, mely folyamatot ráadásul energia-leadás kísér. Persze, ha el akarjuk venni azt az elektront, akkor energiát kell befektetni.


Azt az energiát, amely szükséges ahhoz, hogy 1 mól gázhalmazállapotú negatív ionból a töltést okozó elektronokat eltávolítsuk, elektronaffinitásnak nevezünk.


Ahhoz, hogy ezt megértsük ismét az elektronok által kialakított elektroneloszlást kell megvizsgálni. A halogénatomok legkülső, vegyértékhéján a három p állapotban nincs jelen mind a hat elektron, ami teljesen leárnyékolná az atommag pozitív töltését, egy hiányzik. Olyan az eredő elektroneloszlás, mint egy csutka, ahol nincs árnyékolva a mag töltése. Ezért húz magához az ilyen atom elektront. 


Az ionizációs energia és az elektronaffinitás közösen jellemzi az atomok kötődését vegyértékelektronjaikhoz. Azonban a kötött atomok (pl.molekulában) elektronvonzó képességének mértékeként szokás definiálni még egy mennyiséget, melyet elektronegativitásnak neveznek. Jele: EN. Értékei egymáshoz viszonyítva fejezik ki az atomok elktronvonzó képességét. A lítiumét 1,0-nek, a fluorét pedig 4,0-nak választották. Ehhez viszonyítva adták meg a többi atom elektronegativitását, mely periodikusan változik a rendszámmal, az ionizációs energiához és az elektonaffinitáshoz hasonlóan.

Nézzünk további példákat! Az elmondottak alapján arra következtethetünk, hogy a NaCl-hoz hasonlóan az alkálifémek és a halogének ionos vegyületeket alkothatnak egymással. Az alkálifémion egyszeresen pozitív töltésű, a halogenidion egyszeresen negatív töltésű lesz ezekben a vegyületekben, így a kristályrácsban azonos arányban lesznek jelen. A megfigyelés ezt alá is támasztja, az összes alkáli-haolgenid, azaz a lítium-fluorid, a nátrium-bromid, a kálium-jodid és a többi 30 lehetséges kombináció többi tagja is ilyen összetételű és ténylegesen létező vegyülete. 

Lépjünk mos egyel beljebb és az alkáliföldfémeket vegyük szemügyre. Ezeknek az elemeknek az atomjai két elektront adhatnak le, kétszeresen pozitív töltésű ionokat alakítva ki. A halogének természetesen csak egyszeresen negatív ionokat tudnak alkotni. Ebből az következik, hogy a vegyületek keletkezésekor két halogenid ion jut egy alkáliföldfém ionra. A valóságban pontosan ez az összetétel jelenik meg, mint például CaCl2 , CaF2 , MgBr2 stb.

Most térjünk vissza az alkálifémekhez, és vizsgáljuk meg azt, hogy milyen vegyületeket tudnak alkotni az oxigéncsoport elemeivel! Az alkálifémek, mint azt már láttuk, egyetlen elektront tudnak leadni, de az oxigéncsoport elemei viszont kettőt tudnak felvenni. Így kétszeresen negatív töltésű ionokat tudnak alkotni. Ebben az esetben tehát olyan vegyületek képződését várhatjuk, amelyekben két alkálifémion jut az oxigénből keletkező oxidionra, vagy a kénből keletkező szulfidionra. Ez a valóságban ténylegesen így is történik például a Na2O , Na2S vegyületekben.

Vizsgáljunk meg még egy további lehetőséget! Nézzük az alkáliföldfémek és az oxigéncsoport elemei milyen vegyületeket alakíthatnak ki? Az előbbiek két elektron leadásával kétszeresen pozitív ionokat, az utóbbiak viszont két elektron felvételével kétszeresen negatív ionokat tudnak kialakítani. Ezek alapján azt várjuk tehát, hogy az ionok számarány egyenlő lesz. Ez összhangban is van a tapasztalattal, ilyen a CaO , a MgO stb. összetétele.

Kérdések, feladatok

1.
Hasonlítsd össze a következő atomok, ionok elektronszerkezetét:

a.
F- iont a Na+ iont a Ne atommal,

b.
Cl- iont a K+ iont az Ar atommal!

2.
Keress két olyan elemet a periódusos rendszerben, amelyek közrefognak valamilyen nemesgázt! Írd fel elektronszerkezetüket és magyarázd meg, hogy az egyikből miért lehet könnyen pozitív, másikból pedig negatív ion!

3.
Hogyan változik az elemek első, illetve második ionizációs energiája a periódusos rendszer sorain és oszlopain végighaladva? Mely elemeké a legnagyobb, melyeké a legkisebb? Indokold válaszod!

4.
A Li, lítium ionizációs energiája 0,9 aJ, a Be, berilliumé 1,5 aJ és a B-é 1,3 aJ egy részecske esetében. Magyarázd meg ezeket az adatokat!

5.
A táblázatban két atom első és második ionizációs energiája szerepel. Magyarázd meg a különbségeket! 

	Atom
	első ionizációs energia (kJ/mol)
	második ionizációs energia (kJ/mol)

	K
	413,4
	3027,3

	Ca
	587,0
	1138,6


6.
Melyik elemnek a legnagyobb az ionizáció energiája a csoportokban?

a.)
Na, K, Cs

b.)
Na, P, S

7.
Rendezd növekvő ionizációs energia szerint sorrendbe a csoportokat!

a.)
Na+ , Ne, F- 

b.)
Fel , Fe2+ , Fe3+ 

1.5. Molekulák keletkezése

Földünkön különálló atomok alig fordulnak elő. A semleges atomok egy részéből ion alakul ki, de csak azokból az atomokból, amelyek elektronszerkezete majdnem nemesgáz. A többi atom viszont molekulákat alkot. Ahhoz, hogy megértsük a molekulák kialakulásának okát, és annak lényegét, vizsgáljuk meg a legegyszerűbb molekula kialakulását. Ez pedig majdnem a H2 molekula, de még tovább egyszerűsítsük a kérdést úgy, hogy csak egyetlen elektronra figyeljünk, vagyis nézzük meg a H2+  molekulaion kialakulását! 

Rögzítsük a két protont gondolatban R távolságban egymástól, majd engedjük oda az elektront. Az elektront mindkét proton vonzza, ezért az szétterül a két proton teljes vonzástartományában. Így nagyobb teret tölt be, mintha csak egy protonhoz lenne kötve, ezért mozgási energiája lecsökken. A molekulaion szerkezetét valójában több kölcsönhatás alakítja ki, az elektron és a protonok közt lévő elektromos vonzás, az elektronhullám mozgási energiája és a két proton kölcsönös taszítása. Vagyis a H2+  -nak van egy legkisebb energiájú állapota, amelyben a mérések szerint a két proton távolsága R 

 0,1 nm. Ekkor energiája alacsonyabb, mint az egyetlen protonhoz kapcsolódó elektron energiája. A H2+  molekulaionban egyetlen elektron két atommag vonzástartományában van. Az ilyen elektronállapot neve molekulaállapot. Az atomi elektronállapotokban az elektronok csak egyetlen atommag vonzásában vannak. 

A molekulaállapotban az elektron mozgási energiája alacsonyabb a nagyobb kiterjedés miatt, helyzeti energiája kisebb a több mag vonzása miatt, mintha atomi állapotban lenne. Ezért az elektron inkább molekulaállapotot alakít ki, ha lehet, és ezzel az atomokat molekulákká kapcsolja össze. Az atomoknak azt a kapcsolatát, amelyet molekulaállapotba került elektronok hoznak létre, kovalens kötésnek nevezzük.

A H2+  molekulaionból mostmár hozzuk létre a semleges H2 molekulát, amelyet úgy tehetünk meg, ha odaengedünk gondolatban még egy elektront. Az újabb elektron a Pauli elv szerint az előbb leírt molekulaállapotba kerülhet. 

A hidrogénmolekula csak akkor jön létre, ha az elektronok spiniránya ellentétes, a folyamat energia-felszabadulással jár. Amennyiben párhuzamos, akkor nem alakul ki a kovalens kötés a két atom között, mivel a rendszer energiája magasabb lenne, mint kezdetben volt. Ez annak a következménye, hogy az ellentétes spinű elektronok vonzzák egymást. Az elektronoknak ez a tulajdonsága magyarázza a kémiai kötések létrejöttét.

A H2 molekulában kialakult molekulaállapotot felfoghatjuk úgy is, hogy az a két H atom 1s állapotából alakult ki. A két elektronhullám összeadódott és az összeadás eredményeképp a két proton között megnövekedett az elektronsűrűség. A többi molekula kialakulásánál természetesen a többi atomállapotból is kialakíthatjuk a molekulaállapotokat. A molekulaállapotok is az atomállapotokhoz hasonlóan, energiájuk alapján sorbarendezhetők, és az elektronok eszerint töltik be azokat a Pauli-elv és a Hund szabály figyelembevételével. Rendkívül sokféle alakú molekulapályát lehet összerakni az atompályákból, azonban két jellegzetes fő típust lehet elkülöníteni. Azokat a molekulaállapotokat, amelyek a két atommagon átfektetett egyenes körül forgásszimmetrikusak, SYMBOL 115 \f "Symbol" állapotoknak nevezzük. Azokat a molekulaállapotokat, amelyeknek a két magon átmenő csomósíkjuk van, SYMBOL 112 \f "Symbol" állapotoknak nevezzük. A nitrogénmolekulában pl. hármas kötés van, amelyek közül egy SYMBOL 115 \f "Symbol", mivel ebből két atommag között csak egy lehet, a másik kettő pedig SYMBOL 112 \f "Symbol" kötés. Kettőnél több ebből sem lehet, mivel egyszerűen nem férne el a negyedik SYMBOL 112 \f "Symbol" elektronpár. Ezért a természetben négyszeres kötés nincs is.

Eddig csak a kétatomos molekulákkal foglalkoztunk. A kettőnél több atomból kialakult molekulákban a több atommag még változatosabb molekulaállapotok kialakulására ad lehetőséget. 

A molekulák térszerkezete

A molekulák térbeli alakjának meghatározására két adatot szoktak megmérni, a kötéshosszat és a kötésszöget. A kötéshossz két kapcsolódó atom magjának távolsága. A kötésszög egy atom magjától a hozzá kötődő két másik atom magjához húzott egyenesek által bezárt szög.

Többatomos molekulák esetében célszerű az egyik atomot központi atomnak tekinteni. Ez az az atom, amelyikhez a legtöbb másik atom kapcsolódik. E körül úgy rendeződnek el az elektronpárok, hogy azok egymástól a lehető legtávolabb kerüljenek, hiszen azonos elektromos töltésük miatt taszítják egymást. Ezek az elektronpárok lehetnek kötést létesítő elektronpárok, de vannak úgynevezett nemkötő elektronpárok is. Ezek az elektronpárok a vegyértékhéjon vannak az atom esetében, kötést viszont nem létesítenek. A molekula alakjának meghatározásában mégis jelentős szerepük van. Térigényüket tekintve nagyobb helyet foglalnak el a központi atom körül, mivel csak a központi atom atommagja vonzza ezeket, míg a kötő elektronpárok kicsit megnyúlnak, hiszen azokat két atommag is vonzza. Továbbá a molekula alakjának meghatározásában csak a SYMBOL 115 \f "Symbol" kötést alkotó elektronok a jelentősek, mivel ezeknek nagy az elektronsűrűsége a két atommag között. A SYMBOL 115 \f "Symbol" kötésekből és az esetleges nemkötő elektronpárokból kialakult úgynevezett SYMBOL 115 \f "Symbol"-váz alakján a SYMBOL 112 \f "Symbol" kötést létesítő elektronok legfeljebb kicsit módosítanak.

Ha a központi atom körül két kötést létesítő atompár van, akkor ezek úgy rendeződnek, hogy a kötésszög 180° lesz, a molekula lineáris, egyenes alakú. Ilyenek a berillium által alkotott molekulák, mint BeCl2 , vagy BeF2 . A berilliumatom elektronszerkezete 1s22s2 . Az 1s állapotban lévő két elektront gyakorlatilag atomi állapotban maradónak gondolhatjuk. A n = 2 főkvantumszámú s állapotának elektronpárjáról az egyik s állapotban marad, a másik a pedig a p állapotba kerülvén két kovalens kötés kialakítására van lehetőség.

Az előbbihez hasonló meggondolások alapján a periódusos rendszer következő elemének atomja a bór, három kovalens kötést tud kialakítani, a szén pedig négyet. A bór esetében a három kötő elektronpár 120°-os szöget zár be egymással a BF3 molekulában. A szén körül elhelyezkedő négy elektronpár által kialakított kötésszög 109,5° , amely a szabályos tetraéderre jellemző. Szabályos tetraéderes szerkezetű pl. a CF4 , a CCl4 stb.

Nézzük a periódusos rendszer következő elemét, a nitrogént! Elektronszerkezete 1s22s22p3 . Az 1s állapotban lévő elektronokat ebben az esetben is felfoghatjuk úgy, hogy atomi állapotban maradnak. A n = 2 főkvantumszámú héjon lévő elektronok közül azonban nem mindegyik tud kötést kialakítani. A p állapotokban lévő három elektron minden további nélkül tud három kovalens kötést alkotni, de az s állapotban lévő elektronpár nem. A n = 3-as főkvantumszámú héj állapotainak energiája túl magas, oda nem kerülhet át az egyik elektron. Tehát a 2s állapot két elektronja nemkötő elektronpárt fog alkotni a nitrogénatom törzse körül. A négy elektronpár ekkor viszont nem képes szabályos tetraéderes szerkezet kialakítására, mivel ennek a nemkötő elektronpárnak nagyobb a térigénye. Az ammóniamolekulában a kötésszög ezért kisebb lesz, mint a metán esetében, körülbelül 107° . 

A vízmolekulában a központi oxigénatom körül már két nemkötő elektronpár van, az előbbiek következtében, a tetraéderes szerkezet még inkább torzul.

A SYMBOL 112 \f "Symbol" kötések kötésszögmódosító szerepére nézzük az etán példáját, ahol a szénatomok körül majdnem a szabályos 120°-os kötésszög alakul ki. Kicsit csökken csak, 117,8°a kötésszög.

Az acetilénmolekula viszont jellegzetesen bot alakú.

Több atomos molekulák esetében kialakulnak olyan molekulaállapotok is, ahol az elektronpár nem csak két atommaghoz tartozik, hanem többhöz. Ezeket delokalizált,  elektronállapotoknak nevezzük. A szerves molekulák között nagyon sok ilyen van, amely a szénatom különleges molekulaképző tulajdonságaival magyarázható. A legjellegzetesebb példa a benzol SYMBOL 112 \f "Symbol" elektronrendszere. A SYMBOL 112 \f "Symbol" molekulaállapotban lévő elektronok így még jobban szétterülhetnek a sok atommag vonzástartományában, még jobban csökkentve mozgási energiájukat, vagyis stabilisabb lesz a molekula.

Delokalizált ( elektronpárok vannak a közismert karbonátionban, a nitrátionban és a szulfátionban is. A karbonátionban a szigma-vázat létrehozó atomok közül az oxigénatomok egy szabályos háromszög csúcsán vannak, a szén pedig a háromszög középpontjában. a szigma kötéseket vonallal, a delokalizált elektronokat szaggatottan jelöltük. A nitrátion szerkezete teljesen hasonló a karbonátion szerkezetéhez, csak a központi atom a nitrogén ebben az esetben. A szulfátion esetében a központi kénatom körül a négy oxigénatom viszont egy szabályos tetraéder csúcspontjaiban helyezkedik el. Mindhárom ion nagyon szimmetrikus szerkezetű, amely nagyfokú stabilitásukat magyarázza. 

A fémek esetében az imént említett delokalizáció még teljesebb mértékben valósul meg. Az összes fématom vegyértékelektronja delokalizálódik a teljes anyag mentén. Az atomi állapotokból létrehozott állapotok oly sűrűn követik egymást energia vonatkozásában, hogy azok gyakorlatilag egy úgynevezett energiasávvá folynak össze. A fémek átlátszatlansága, jó elektromos vezetőképessége és könnyű megmunkálhatósága ennek a hatalmas elektrondelokalizációnak a következménye.

A molekulák polaritása

Az azonos atomokból felépülő molekulák esetében a molekulapályán lévő elektronok egyaránt tartoznak mindkét atommaghoz. A különböző atomokból felépült molekulák esetében viszont általában az egyik atommaghoz jobban odatartozik az elektronpár. A kötést létesítő elektronpár mintegy eltorzul, a molekula egyik része ezért negatív töltésű lesz, a másik pedig értelemszerűen pozitív. Azokat a molekulákat, ahol nincsen a molekulának pozitív és negatív sarka azokat apoláros molekuláknak, a többit pedig polárisnak, sarkos molekuláknak nevezzük. 

Mennyire különülnek el az egyes molekulák esetében a különböző töltésű pólusok?

Erről az atomok elektronegativitás EN értékei adnak számot, illetve ezek különbségei. 

A kémiai kötés jellegét - apoláros vagy poláros - a kötést létesítő atomok elektronegativitásának különbsége, SYMBOL 68 \f "Symbol"EN , határozza meg. Ha ez az érték nulla, akkor a kötés apoláros, ha nagyobb nullánál, akkor poláros. A kétatomos molekulák esetében ez a molekula polaritását is meghatározza egyben. Más a helyzet azonban a többatomos molekulák esetében. 

A többatomos molekulák esetében a kötés poláros jellege mellett a polaritás megállapításához ismerni kell még a molekula térszerkezetét is. Ha teljesen szimmetrikus molekuláról van szó, akkor a kötések polaritása ellenére a molekula apoláros. Ugyanis a molekula szimmetrikussága miatt a pozitív és negatív töltések középpontja azonos helyre esik. 

Amennyiben a molekula nem szabályos, akkor a kötések polaritásának különböző irányait is figyelembe kell venni a polárosság nagysága mellett. Mint egyféle vektormennyiségként lehet elképzelni. A polaritásvektorokhoz azonban hozzá kell még számítani az esetlegesen jelenlévő nemkötő elektronpárt is, mivel a molekula megfelelő részén jelenlétével ott növeli a negatív töltéstöbbletet. 

Példaként nézzük a vízmolekulát!

A molekulák polárosságának jelentős szerepe van a molekulákból felépülő halmazok tulajdonságainak kialakításában. A molekulák közt kialakuló másodrendű kötések erőssége ettől függ. A nemkötő elektronpárral rendelkező hidrogéntartalmú anyagok esetében pedig a H-híd kötés erős másodrendű kapcsolatot jelent. A víz különleges tulajdonságai az egy vízmolekula által kialakítható 4 H-híd kötéssel magyarázhatók.

A vízmolekulában az O - H kötések erősen polárosak. A nagyobb elektronegativitású oxigénatom a kötő elektronpárokat nagyobb mértékben húzza maga felé. Ennek következtében a hidrogénatommagok, amely nem más, mint egy proton, körül nagymértékben csökken az elektronsűrűség. Ezért a proton egy másik vízmolekula nemkötő elektronpárjával is kölcsönhatásba lép, ahol nagy az elektronsűrűség. Így a proton két oxigénatomhoz kapcsolódik. Az egyikhez erős kovalens kötéssel, a másikhoz pedig a gyengébb, másodrendű H-híd kötéssel, mintegy hidat alkotva a két oxigénmag között. Ez a kötés nem csak vízmolekulák közt jöhet létre. A H-híd kötés olyan molekulák közt alakul ki, amelyek a hidrogénatomon kívül tartalmaznak nagy elektronegativitású atomokat (pl. O,N,F), amelyhez nemkötő elektronpár is kapcsolódik. Ennek a másodrendű kötésnek igen fontos szerepe van az élő szervezet molekulái esetében is.

Kérdések, feladatok

1.
Melyek tekinthetők központi atomoknak a következő molekulákban: BeCl2 , BF3 , CCl4 , NH3 , H2 O ? Hány vegyértékűek a központi atomok?

2.
Rajzold fel a kénhidrogén molekula (H2 S) szerkezeti képletét! Melyik molekuláéhoz hasonló az alakja?

3.
Hasonlítsd össze a nitrogénmolekula és az acetilén molekula szerkezetét!

4.
Hasonlítsd össze az ammónia, a víz, a hidrogén-fluorid és a neonatom elektronszerkezetét!

5.
A HF-molekula atommagjai között a távolság 0,9175.10-10 m.

a.)
Mekkora erővel taszítaná egymást a két atommag, ha nem lenne az elektronburok?

b.)
Mekkora erőhatás van a H+ -ion és a F- -ion között? A F- -iont tekintsd 1,33.10-10 m sugarú összenyomhatatlan gömbnek, a H+ -iont pedig a felületén lévő pontnak!

1.6. Fényforrások

A hőmérsékleti sugárzás, termikus fényforrások

Így nevezik összefoglaló néven az olyan sugárzásokat, amelyeknek oka az, hogy a sugárzó test részecskéi rendezetlen hőmozgást végeznek. Minden test sugároz, mivel ez a hőmozgás csak az abszolút nulla fokon (-273 °C) szűnne meg. Ezt a hőmérsékletet azonban nem lehet elérni. Mindennapi tapasztalataink bizonyítják azt, hogy a hőmérsékleti sugárzás minősége függ az azt kibocsátó test hőmérsékletétől. Például ha egy bekapcsolt elektromos melegítő spirálja először csak felmelegszik, kezünkkel érezhetjük a belőle kiinduló hősugárzás melegítő hatását. Később a drót vörösen izzani kezd, azaz már a látható tartományban is sugároz. Ha az áramerősség növelésével a drótot erősebben izzítjuk, akkor a vörös színű fény mellé még egyéb színek is társulnak. A fehér izzás állapotában már az összes látható szín képviselve van. Az izzólámpa is onnan kapta a nevét, hogy az elektromos áram hatására felmelegszik, majd világít. 

Mindezekből megállapíthatjuk azt, hogy az izzó testek által kibocsátott sugárzás erőssége a növekvő hőmérséklettel nő, továbbá a legintenzívebb sugárzás hullámhossza a hőmérséklet növekedésével a vöröstől a spektrum kék vége felé tolódik el. 

1.
A maximális intenzitású sugárzás hullámhossza a sugárzó test hőmérsékletével (Kelvinekben mért) fordítottan arányos. Ez Wien törvénye.

Ez azt jelenti, hogy minél forróbb a test, annál rövidebb hullámhosszúságú, illetve annál nagyobb frekvenciájú fényt bocsát ki. T(max = állandó. Arról ad a törvény felvilágosítást, hogy egy adott hőmérsékleten melyik hullámhosszúságú (frekvenciájú) sugárzásnak van a legnagyobb energiája. 

2.
A felületegységről időegység alatt kisugárzott összes energia egyenesen arányos a hőmérséklet (Kelvinekben mért) negyedik hatványával. Ez a Stefan-Boltzmann törvény. 

Számszerűen: E = állandó T4 . A kisugárzott összes energia a különböző hőmérsékletekre számítva az ábrán látható megfelelő görbék alatti területtel egyenlő. 

Az iménti törvények magyarázata Planck, német fizikustól származik, amihez az azóta természetes módon használt fotonmodellt alkalmazta. Ő vezette be a fizikába az adagosság (kvantumosság) gondolatát, miszerint a fény meghatározott adagokban létezik. Egy foton energiája E = hf, amelyre vonatkozóan azóta sok tapasztalat gyűlt össze. 

Ezek a törvények használhatók a hőmérséklet meghatározására is. Így határozták meg a Nap felszíni hőmérsékletét is, amely körülbelül 6000 K. Sugárzási maximuma éppen a látható fény tartományában van, és ezzel magyarázható az, hogy a földi élővilág az elektromágneses spektrumnak éppen ebben a tartományában lát. Vannak rovarok, amelyek az infravörös tartomány egy részére is érzékenyek, azonban az egyes élőlények esetében nem nagyok az eltérések.

A Nap tehát a teljes elektromágneses spektrumban sugároz. A rövidebb hullámhosszú tartományban is, és a hosszabb hullámhosszakon is. Ez utóbbi különösebben nem veszélyes számunkra, de a rövidebb hullámhosszú ultraibolya sugárzás egy része viszont igen. Idegen szóval az ultraibolya Ultra Violet, amelynek a rövidítése az UV, amelyet gyakran alkalmaznak a mindennapi életben.  Biológiai hatás szempontjából az UV tartományt három részre szokás osztani. 

	Elnevezés
	UV-C
	UV-B
	UV-A

	Hullámhossz (nm)
	200-280
	280-320
	320-400


A Napból a Földre érkező elektromágneses sugárzásnak körülbelül 7%-a esik az UV tartományba. A földfelszínt annak is csak a 300-400 nm-es tartományba eső része éri el. A napfénynek az ennél rövidebb hullámhosszúságú részét a sztratoszféra ózonpajzsa 15-30 km-es magasságban kiszűri. A bioszférára ható sugárzás emiatt már nem tartalmazza a rövid hullámhosszúságú, vagyis a nagyobb fotonenergiával rendelkező, UV tartományt. Az élő szervezeteknek e kiszűrt spektrumrészhez az evolúció során már nem kellett alkalmazkodniuk. Ezért érthető, ha 300 nm-nél rövidebb hullámhossz éri az élőlényeket, akkor az törvényszerűen károsító hatást eredményez. Az ózonmennyiség csökkenésével viszont e sugárzás megnövekedésével kell számolni.

Nem termikus fényforrások

Nem minden fényforrás sugároz azonban ilyen széles frekvenciatartományban. Például a gázkisülések, fluoreszkáló és foszforeszkáló anyagok esetében spontán sugárzás révén csak bizonyos elektronátmenetekre van lehetőség. A kibocsátott fény közelítőleg egyszínű, de az előbbiekhez hasonlóan a tér minden irányába bocsátják ki a fotonokat. 

Vizsgáljuk meg kicsit részletesebben a gázkisülési lámpákat! Az elektromos mező hatására kilépő elektronok felgyorsulnak. Az elektronok és a gázatomok közötti ütközések gerjeszthetik az alapállapotú atomokat, sőt elektront is leszakíthatnak, ionizálhatnak. A fénykibocsátás a gerjesztett állapotokból való alacsonyabb energiaszintre való átmenet következménye. A kisülési csőben elektronok, valamint pozitív és negatív töltésű ionok találhatók. Az anyagnak ezt az állapotát plazmának nevezzük.

A gázkisülésben az atomok gerjesztett állapotba kerülnek, a gáz (plazma) hőmérséklete viszonylag alacsony. A kisugárzott spektrumot az alkalmazott gázok anyagi minősége és esetleg nyomása révén lehet változtatni. A színes reklámcsövek ilyenek. Ismeretesek argon, kripton, xenon, neon, keverék gáz stb. töltésű lámpák, amelyek nagy intenzitással sugároznak. Rövid időre még intenzívebb fényt sugároznak ki a villanólámpák, amelyeket a fényképészetben is használnak.

Lézerek (olvasmány)

A lézer egy különleges fényforrás, amelynek tulajdonságai jelentős mértékben eltérnek az eddig megismert fényforrásokétól. A lézerfény jellemzői a következők:

- egyirányú, keskeny sugárnyalábban koncentrált, széttartása (divergenciája) kicsi;

- nagy intenzitású, közönséges fényforrásokkal ilyen nagy fényerősségű, egyszínű, keskeny sugárnyalábot nem tudunk előállítani;

- egyszínű (monokromatikus)

- koherens hullámokat bocsát ki (azonos fázisú hullámok, tartós interferencia hozható létre).

A lézerben koherens, azonos fázisú hullámok keletkeznek indukált kibocsátás útján. Az indukált kibocsátás vizsgálata előtt nézzük meg a többi fénykibocsátási lehetőséget! A gerjesztett állapotban lévő atomok (ionok, molekulák) fotonok kibocsátásával önként, spontán módon, jutnak alapállapotba, amelyet spontán emissziónak nevezünk.

Az atomi rendszerekben fény hatására az elektronok rezegni kezdenek (kényszerrezgés). Az így kialakult rezgő rendszerek sugározni fognak, mivel az elektron mozgása miatt változik az elektromos mező, ami mágneses mezőt hoz létre és így tovább, és ez változás leszakad a forrásról. Így terjed az átlátszó anyagokban a fény. Ha rezgés közben az elektron valamelyik, az alapállapotnál magasabb energiájú az állóhullámfeltételnek megfelelő megengedett állapotba kerülhet, akkor elnyeli a sugárzást. Ez az abszobció. Az újdonság az, hogy a gerjesztett állapotú atom hasonló "kényszerrezgés-mechnizmussal" fény hatására energiát is veszíthet, ha így valamelyik az állóhullámfeltételnek megfelelő megengedett állapotba kerül. 

Ha a gerjesztett atom pontosan ugyanolyan frekvenciájú, fázisú, polarizációs állapotú fotont sugároz ki, mint az atommal kölcsönhatásba lépő foton, akkor indukált emisszióról beszélünk. Ebben az esetben tehát egy fotonból két foton lesz, vagyis fényerősítés lép fel. A lézerműködés legfontosabb feltétele az, hogy a kölcsönhatásban a fotonszám növekedjen, vagyis fényerősítés lépjen fel.

Mit jelent az a szó, hogy lézer? A "Light Amplification by Stimulated Emission of Radiation" (fényerősítés indukált emisszió útján) kifejezés kezdőbetűiből alakult ki a LASER szó, amelyet magyarul már lézernek ejtünk és írunk is. E kifejezésen azonban nem csak egy fényerősítőt értünk, hanem egy fényforrást.

Folyamatos fényerősítés az anyagnak egy meglehetősen különös állapotában érhető csak el. Ugyanis az atomok jelentős részének gerjesztett, méghozzá meghatározott gerjesztettségű, állapotban kell lennie. Az atomok olyan eloszlását, amikor valamely gerjesztett állapotban az atomok térfogategységenkénti száma nagyobb, mint egy másik, kisebb energiájú állapotban, amely nem feltétlenül az alapállapot, inverz populációnak, magyarul fordított betöltésnek nevezzük. 

Az anyagnak ez az állapota nem egyensúlyi állapot, csak energiabefektetés hatására jöhet létre, ha tartósítani akarjuk ezt az állapotot, akkor folyamatos energiabetáplálásra van szükség, akárcsak az élő rendszerek esetében. Ekkor természetesen átmenetileg csökken a rendszer entrópiája. 

Ahhoz, hogy lézerjelenség jöhessen létre, az indukált emisszió és a fényerősítés lehetőségének a megteremtésén kívül létre kell hozni egy olyan optikai elrendezést is, amellyel a nagyszámú gerjesztett atomot úgy tudjuk sugárzásra kényszeríteni, hogy a rendszerből kijövő fény egyszínű, rendezett (koherens), nagy intenzitású és keskeny fénynyaláb legyen 

A felerősödött fényt tükrök segítségével visszavezetik a lézeranyagba, amely az inverz populáció állapotában lévő anyag, ahol az tovább erősödik. Ez az elrendezés a lézerrezonátor. A rezonátor egyik tükre részben áteresztő, ezen lép ki a lézerfény. Továbbá a tükrök csak a merőlegesen beeső fényt verik úgy vissza, hogy az ténylegesen erősödni tud áthaladva ismét a lézeranyagon. A többi végül is kiszóródik, elhagyja a rendszert nem erősödik fel. 

Lézeranyagként bármilyen halmazállapotú anyag használható. Ha gáz, akkor a gerjesztés módja elektromos kisülés, ha szilárd vagy folyékony, akkor a pumpáláshoz, aminek során létrejön az inverz populáció, villanófényt használnak. Lézerátmenete nagyon sok anyagnak van, ezért a legkülönfélébb színű, energiájú lézerfényeket lehet előállítani. A legközismertebbek a hélim-neon lézer, ahol az aktív anyag a neon, a hélium csak az inverz populáció létrehozásához szükséges. Több hullámhosszon is működhet, 1150 nm , 3390 nm és 632,8 nm-en. Ez utóbbi piros színű, demonstrációs kísérletekhez, különböző lézeres bemutatókon ezt használják. Az argonlézernek szintén több lézerátmenete van a kék és a zöld tartományban, lézerbemutatókon és orvosi gyakorlatban használatos. A harmadik közismert típus a szén-dioxid lézer, amely az infravörös tartományban működik.

1.7. Összefoglalás

Az atom atommagból és elektronburokból áll. Ebben a fejezetben az elektronburok vizsgálatával foglalkoztunk. Az elemek színképének vonalas voltából következtettünk arra, hogy az atomi rendszer csak meghatározott energiaállapotokban létezhet. E tapasztalat leírásához az atomi kötelékben lévő elektronra az állóhullámmodellt használtuk. A hidrogénatom állapotait térbeli állóhullámoknak képzeltük, amelyek gömb, propeller, dália alakúak. Az állapotok, pályák jellemzésére kvantumszámokat, fő-, mellék- és mágneses kvantumszámot használtunk. Több elektront tartalmazó rendszerek elektronszerkezetének tárgyalásához az energiaminimum-elvét, a Pauli-elvet és a Hund-szabályt használtuk. Az elektronszerkezet vizsgálatából a periódusos rendszer léte, az elemek tulajdonságainak periodikus változása logikusan következik, mint ionizációs energia, elektronaffinitás, elektronegativitás stb. 

Több atom molekulát alkothat, így csökkentve a rendszer energiáját. A molekulák jellemzéséhez a kötéshossz, kötésszög, kötési energia fogalmát használtuk. A molekulák polaritásának leírásához az atomok elektronegativitását és a molekula térszerkezetét vizsgáltuk. 

A termikus fényforrások tulajdonságainak vizsgálatkor megállapítottuk, hogy az egységnyi felület által kisugárzott összes energia a fényforrás hőmérsékletének negyedik hatványával egyenesen arányos. Továbbá a hőmérséklet növekedtével a legnagyobb energiájú sugárzás hullámhossza fordítottan arányos a fényforrás hőmérsékletével. Termikus fényforrás a Nap, továbbá az izzólámpák is, de minden test bocsát ki a hőmérsékletének megfelelően elektromágneses hullámokat. 

Nem termikus fényforrások a gázkisülési lámpák, továbbá a lézer. 
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