1.2-1.3 KÉMIAI KÖTÉSEK, MOLEKULÁK, ÖSSZETETT IONOK
KÉMIAI KÖTÉSEK
~: atomok, ill. atomcsoportok között kialakuló kapcsolatok, amelyek létrejöttével a rendszer stabilabb (alacsonyabb energiaszintű) állapotba jut.

ELSŐRENDŰ KÉMIAI KÖTÉSEK:

~: azok a kötések, amelyek kialakulása során a kapcsolódó atomok vegyértékhéj-szerkezete megváltozik (ún. intramolekuláris kapcsolatok). A kötési energia néhány 100 kJ/mol. 

· KOVALENS KÖTÉS: bővebben lásd: molekulák
· FÉMES KÖTÉS: a pozitív töltésű fématomtörzsek és a delokalizált elektronok közötti vonzás.
- vezetőképesség: Az elektromos áram vezetésének feltétele, hogy szabadon elmozdulni képes, töltéssel rendelkező részecskéket tartalmazzon a rendszer. Ez a fémek esetében adva van, ezért a fémek nagyon jól vezetik az elektromos áramot. A fémek elektromos vezetése a hőmérséklet emelkedésével csökken, mert magasabb hőmérsékleten a fémrács rácspontjaiban levő részecskék rezgőmozgásának tágassága megnő, ami zavarja az elektronok szabad elmozdulását. 

- megmunkálhatóság: A fémek többsége jól megmunkálható, mert bennük az egyes tömegpontok erő hatására elcsúsztathatók. 
- fémrács: a fémes kötéssel összekapcsolt fématomtörzsek halmaza.

· IONOS KÖTÉS: az ellentétes töltésű ionok közötti elektrosztatikus vonzás.
- ionrács: ionos kötéssel összekapcsolt pozitív és negatív töltésű ionok halmaza, amelyben az ellentétes töltések egymáshoz közel, az azonosak egymástól távol vannak. 

- ionrács-energia: 1 mol kristályos anyag szabad, gázhalmazállapotú ionokra bontásához szükséges energia. Jele: Er. Mértékegysége: kJ/mol. Előjele: +. 

MÁSODRENDŰ KÉMIAI KÖTÉSEK:
~: azok a kötések, amelyek gyenge elektrosztatikus kölcsönhatás révén az anyagi halmazok részecskéi között alakulnak ki (ún. intermolekuláris kapcsolatok). A kötési energia kevesebb, mint 40 kJ/mol. 

· HIDROGÉNKÖTÉS:
~: olyan másodrendű kémiai kötés, amelyben a hidrogénatom az egyik oxigénatomhoz kovalens kötéssel, a másik oxigénatomhoz gyengébb másodrendű kötéssel kapcsolódik. Kötési energia: 8-40 kJ/mol
- Kialakulásának feltételei: 
- hidrogénatom


- nemkötő elektronpárral rendelkező, nagy elektronegativitású atom (N, O, F)
- Miért a hidrogénatom hoz létre ilyenfajta kötést?
A hidrogén az egyetlen olyan elem, melynek atomjai alapállapotukban 1 db elektront tartalmaznak. Ha ezt az egy elektront megosztja kovalens kötés formájában egy oxigénatommal, akkor neki nem marad saját elektronja, ezért „újat keres”. 

- A hidrogént adó molekula a donor, a hidrogént befogadó molekula az akceptor. 

- A N, O, F közül a N-nek a legkisebb az elektronegativitása, ezért ez rendelkezik a legnagyobb elektronfelhővel, s ez képes leginkább befogadni a hidrogénatomot. Tehát a nitrogén a legjobb akceptor.  


- A N, O, F közül a F-nak a legnagyobb az elektronegativitása, ezért ez rendelkezik a legkisebb elektronfelhővel, s ez képes legkevésbé befogadni a hidrogénatomot. Tehát a fluor a legjobb donor. 
- Jelentősége: 


- a víz mindhárom halmazállapotban előfordul a Földön, +4 0C-on a legnagyobb a sűrűsége


- szerves anyagok vízben való oldódását meghatározza (pl. a cellulózrostokat hidrogénkötések tartják össze, ezért nem oldódik vízben, hiszen minden hidrogénatom kötésben vesz részt)

- fehérjék szerkezetét stabilizálja


- DNS kettős spirál láncát tartja össze

· VAN DER WAALS-FÉLE KÖTÉSEK:
- dipólus – ion
pl.: hidrátburok

- dipólus – dipólus
pl.: jég

- indukált dipólus – ion
pl.: I3-
- indukált dipólus – dipólus
pl.: metán-víz

- indukált dipólus – indukált dipólus
pl.: CO2
- Indukált dipólus kialakulása: 
- dipólusos molekula hatására: az apoláris molekula a dipólusos molekula elektrosztatikus hatására polarizálódik. 

- spontán módon: egy adott időpillanatban az elektronok az atom azonos részén vannak, ezért rövid ideig, nagyon kis mértékben a molekula polarizálódik. 

MOLEKULÁK
~: két vagy több atomból álló, elektromosan semleges kémiai részecske, amelyet kovalens kötés tart össze. 

KOVALENS KÖTÉS:

~: erős elsőrendű kémiai kötés, amelyben az atomtörzseket közös elektronpárok tartják össze. 

- kötő elektronpár: a vegyértékhéjon levő, a kovalens kötést létesítő elektronpár.

- nemkötő elektronpár: a vegyértékhéjon levő, a kovalens kötésben nem résztvevő elektronpár.

- molekulapálya: a molekula azon térrésze, ahol a kötő elektronpár 90%-os valószínűséggel tartózkodik. Érvényes rá a Pauli-elv: egy molekulapályán legfeljebb két elektron lehet. A kovalens kötés kialakulásakor a vegyértékelektronok az atompályákról molekulapályára lépnek. A molekulapályák az atompályák átfedése útján 

jönnek létre. 

CSOPORTOSÍTÁSA:
· Létrejötte szerint:

- kolligációval: a kötést létesítő két atom mindegyike ellentétes spinű párosítatlan elektronnal hozza létre a kapcsolatot. 


- datív kötéssel: a kötést létesítő két atom egyike teljes elektronpárt ad a kötésbe. 


1. CO: 3-szoros kovalens kötést tartalmaz, melyek közül kettő elektronpár kialakításában mindkét atom részt vesz, a harmadik elektronpárt pedig az oxigén adja, hogy a szén elérje a nemesgázszerkezetet. 


2. H3O+: az oxigén a donor


3. NH4+: a nitrogén a donor


4. etil alkohol + H: az oxigén a donor


5. komplex vegyületek: a d-mező üres atompályával rendelkező fémjei képesek komplex vegyületet kialakítani nemkötő elektronpárral rendelkező molekulákkal datív kötés által. 

A datív kötés energetikai szempontból egyenértékű a kolligációval létrejövő kovalens kötéssel. 
· Szimmetria szerint: 
- σ-kötés: olyan kötés, amelyben a kötő elektronpár elektronsűrűsége a kötés


tengelye mentén a legnagyobb. Tengelyszimmetrikus, rotáció lehetséges. Kedvezőbb energiájú, mint a π-kötés.



- π-kötés: olyan kötés, amelyben a kötő elektronpár elektronsűrűsége a kötés tengelyére merőlegesen a legnagyobb. Síkszimmetrikus, csomósíkja van, ezért a rotáció nem lehetséges. Kedvezőtlenebb energiájú, mint a σ-kötés. 



Két atom között létrejövő első kötés mindig σ-kötés. 
· Száma szerint:
- egyszeres: egy elektronpár tartja össze a két atomtörzset (mindig σ-kötés)



- többszörös: 2 vagy 3 elektronpár tarja össze a két atomtörzset (1 σ és 1-2 π-kötés)

· Lokalizációja szerint:
- lokalizált: a kötő elektronpár két atomtörzshöz tartozik


- delokalizált az elektronpár kettőnél több atomtörzshöz tartozik




1. benzol és egyéb aromásrendszerek




2. konjugált kötésrendszerű szénhidrogének




3. szervetlen savak savmaradékai




4. karbonsavak savmaradékai




5. amidcsoport




6. salétromsav

· Polaritása szerint:
- apoláris: azonos elektronegativitású atomok között



- poláris: eltérő elektronegativitású atomok között
A KOVALENS KÖTÉS JELLEMZŐI:
· Kötési energia: két atom között a kovalens kötés felbontását kísérő moláris energiaváltozás. Előjele: +, mértékegysége: kJ/mol. A kötés felbontása mindig energiát igényel. 
A kötési energia függ: 
- az atom méretétől: minél nagyobb az atomsugár, annál kisebb a kötési energia


- a kötések számától: minél több kötés van, annál nagyobb a kötési energia. A kétszeres és háromszoros kötésnél az energia nem kétszeresére, háromszorosára növekszik, mert a π-kötés kevésbé stabil, mint a σ-kötés. 

· Kötéstávolság: a két atom közötti távolság, pm-es nagyságrendű. 
A gyémántban az atomok közötti kötéstávolság 154 pm. 

A kötési energia és a kötéstávolság egymással fordítottan arányos, vagyis minél nagyobb a kötési energia, annál kisebb a kötéstávolság. 

A KOVALENS KÖTÉST LÉTESÍTŐ ATOM JELLEMZŐI:

- Csak a nagy elektronegativitású atomok képesek megtartani a kötő elektronpárokat maguk körül, ezért csak ezek képesek kovalens kötést létesíteni. 

- Többszörös kovalens kötés kialakulásának feltétele, hogy az atomok kisméretűek és elég nagy töltésűek legyenek, mert ebben az esetben kisebb az egységnyi felületre jutó magtöltés, ezáltal kedvezőtlenebb helyzetű π-kötések is kialakulhatnak. 
KOVALENS VEGYÉRTÉK:

- A molekulában az atom kovalens vegyértékét a hozzá tartozó kötő elektronpárok száma adja meg. A vegyértéket a párosítatlan vegyértékelektronok száma is meghatározza. 

Pl.: az alapállapotú oxigénatom vegyértékelektron-szerkezete: 2s2, 2p4, amely 2 párosítatlan vegyértékelektront tartalmaz, ezért vegyértéke 2. 

- Az első két periódusban az elemek annyi kovalens kötést tudnak létrehozni, ahány párosítatlan vegyértékelektronjuk van, kivéve a szén (hibridizáció). A 3. periódustól az elemek atomjai a nemesgázszerkezet eléréséhez szükségesnél több kovalens kötést is létre tudnak hozni a hibridizáció miatt, maximum annyit, ahány vegyértékelektronjuk van. 

- hibridizáció: az a folyamat, amely során a vegyértékhéj atompályái úgy kombinálódnak, hogy az atompályák energiaszintjei azonossá válnak (az atompályákon egyenletes elektroneloszlás jön létre). 
- A 4-nél kevesebb vegyértékelektronnal rendelkező atomok (pl.: Be, B, Al) kovalens kötéssel létesített molekuláiban a nemesgázszerkezet csak dimerizáció (B és Al) vagy polimerizáció (Be) esetében alakulhat ki datív kötések segítségével.
MOLEKULÁK TÉRSZERKEZETE:

- központi atom: a legtöbb kötő elektronpárral rendelkező atom. Jele: A

- ligandum: a központi atomhoz kapcsolódó molekulák vagy atomcsoportok. Jele: X

- elektronpár-taszítási elmélet: a molekulában a központi atom körül lévő kötő és nemkötő elektronpárok – taszításuk révén - a lehető legtávolabb helyezkednek el egymástól. Ez határozza meg a molekula alakját.
- A molekula alakját befolyásolja: 
- a központi atom mérete

- a ligandumok mérete


- a nemkötő elektronpár térigénye nagyobb, mint az egyszeres kötésé


- a kétszeres kötés térigénye nagyobb, mint az egyszeres kötésé

A molekuláknak a ligandumok és a nemkötő elektronpárok száma szerint csoportosított szerkezetét lásd: Négyjegyű függvénytáblázatok 286-287. o.! 

- A központi atom körül az elektronok elrendeződése nemkötő elektronpár esetén eltér a molekula alakjától. 

Pl.: SO2 →
- molekula alakja: V-alak


- elektronok elrendeződése: trigonális planáris 

	molekulaszerkezet
	elektronok elrendeződése
	ligandum helyette-sítése nemkötő elektronpárral
	molekulaszerkezet
	elektronok elrendeződése

	trigonális planáris
	trigonális planáris
	
	V-alak
	trigonális planáris

	tetraéder
	tetraéder
	
	trigonális piramis
	tetraéder


A ligandum nemkötő elektronpárral való helyettesítése során az elektronok elrendeződése nem változik. 

MOLEKULÁK POLARITÁSA:

- apoláris: a pozitív és negatív elektromos töltések súlypontja egybeesik:


- azonos elektronegativitású atomok esetén. Pl.: N2, P4, Cl2, stb.


- a kötéspolaritások kioltják egymást, vagyis a központi atomhoz nem tartozik nemkötő elektronpár, és minden ligandum azonos. Pl.: CO2, SO3, CH4

- poláris: a polaritásvektorok nem oltják ki egymást, vagyis a központi atomhoz vagy nemkötő elektronpár tartozik, vagy nem minden ligandum azonos. Pl.: H2O, S2O

ÖSSZETETT IONOK

~: elektromos töltéssel rendelkező, több atomból álló kémiai részecske, melyet kovalens kötés tart össze.
ÖSSZETETT IONOK KÉPZŐDÉSE:

· Molekulából protonfelvétellel (datív kötéssel): 
 NH3 + H+ = NH4+

Kation képződik.
 H2O + H+ = H3O+
· Oxosavak molekuláiból protonleadással:
H2CO3 – H+ = HCO3-

Anion képződik.
HCO3 – H+ = CO32-


HNO3 – H+ = NO3-


H2SO4 – 2 H+ = SO42-



H3PO4 – 3 H+ = PO43-



H2O – H+ = OH-
- Az oxosavak molekulájában a hidrogénatomok mindig oxigénatomon keresztül kapcsolódnak a központi atomhoz. 
- Az oxosavakból protonleadással képződő összetett ionok teljesen szimmetrikusak. Nem alakul ki bennük kettőskötés, mert a kettőskötés nagyobb térigénye miatt torzítaná a kötésszöget, ezért delokalizált elektronfelhő alakul ki. Ez a jelenség figyelhető meg pl.: a karbonátionnál CO3+ és a szulfátionnál SO42+.
· Molekulák és ionok összekapcsolódásával (datív kötéssel):
AlF3 + 3 F- = [AlF6]3-

Komplex ion képződik. 
BCl3 + Cl- = [BCl4]-


Cu2+ + 4 H2O = [Cu(H2O)4]2+


Cu2+ + 4 NH3 = [Cu(NH3)4]2+


Cu2+ + 4 CL- = [CuCl4]2-
