Az anyagismeret kémiai- szerkezeti alapjai

1.1. Az atomok elektronszerkezete

Az anyag alapvetd épitékdvei az atomok. Részben ezek szerkezete, részben egymdashoz
vald kapcsolddasuk szabja meg az anyagok makroszkdpikus tulajdonsdgait. Az atomon beliil
az atommagban van a proton €s a neutron. A proton hordozza a pozitiv elemi toltést, a neutron
semleges. Tomegiik kozel egyenld és kb. 2000 szerese az elektron tomegének. Az elektron a
negativ elemi t6ltés hordozdja és ez veszi koriil az atommagot.

Az elektron tulajdonsagainak leirdsara a klasszikus fizika mar nem volt alkalmas. A
kvantummechanika a mikrovilagrol gyokeresen 1) képet alkotott. Részletesebb
megismerésére a Fizika targyban lesz lehetdség. Néhany fontosabb megallapitisa a
kovetkezo:

- Az elektron (és a mikrovildg tobbi tagja) kettds természetli, azaz részecske és hullam-
tulajdonsagot egyarant mutatnak. fgy az elektron terjedésének hullamhossza is megadhaté:

A=h/my (de Broglie) (1.1.)

ahol h a Planck allando.

- Az elektron allapotat (helyzetét és energiajat) egy hullamfiiggvénnyel irhatjuk le, ez a
Schrodinger egyenlet. Megoldésa egy olyan fliggvénysorozat, amely megadja az elektron
megtalalasi valdsziniiségét €s az ezekhez tartozo energiaértékeket.

- Egy mikrorészecske (elektron) helybizonytalansaga és impulzusbizonytalansdga nem
csokkenthetd minden hataron tal

Ax Ap. 2> h/2w

Ez a Heisenberg-féle hatarozatlansagi relacio.

- Egy atom kotelékében (vagy akéar szabadon) levd elektron energidja nem lehet
tetszOleges értékli, csak meghatarozott (diszkrét) energiaszinteken létezhet (kvantdlt) ¢és
ezeknek megfelel egy-egy elektronpalya. Két szint kozotti atmenet csak pontosan a
kiilonbségnek megfeleld (AE) energia felvételével (ill. leadasaval) torténhet. A
kvantummechanikara alapozva a valdsaghoz jobban kozelitd képet kapunk az atomokrol,
kémiai kotésekrdl, igy végiil az anyagok viselkedésérol.

Az elektron allapota kvantumszamokkal jellemezhetd: Ezek:

o Fokvantumszam: a magtol valo tavolsagra, potencialis energia durva értékére utal.
Ertéke N: 1,2,3,4,..stb.  Jeldlés: K, L, M, N
o Mellékkvantumszam: a palya alakjat adja meg.

Maximalis értéke 1 = n-1 Jeldlés: s, p, d, f



Az 1. dbra az s, p, és d palyakon levd elektronfelhd alakjat mutatja.

e Magneses kvantumszam: a palyak kiils6 magneses térhez viszonyitott iranyat adja meg,
lehetséges értéke m=-1...0 ...+1

e Spin kvantumszam: az elektron sajat impulzusmomentumara utal.
Lehetséges értéke: s=+-1/2

Az 1. abra az s, p és a d

elektronpalydk alakjat mutatja.

Az elektronokra is érvényes az
energiaminimum elv, de ez nem
jelenheti azt, hogy minden elektron
alapallapotban van, mert az alapallapot
egy adott térbeli elhelyezkedést is
jelent, emiatt nincs minden elektron
szamara hely az alapallapoti palyan .
Ennek 4altaldnos megfogalmazasa a
Pauli elv, mely szerint egy rendszeren
beliil nem lehet két elektron
ugyanabban a kvantumallapotban.

fgy az atomban az n = 1

fokvantumszdmu alapallapotban  két

ellentétes spinti elektron 1étezhet, mert
1=0¢ésm=0. Azegyhéon (azonos
fékvantumszamu palyakon)
elhelyezheté elektronok szama 2n’.
Ahogy az atomnak ndé a

rendszama - nd az elektronok szama,

amelyek sorban az egyre magasabb
energidju palyakat toltik ki.Az igy kialakult szerkezetet nevezziik elektronkonfigurdcionak.

s ey

lehetséges. Ezekbdl mutat be kettdt a 2. dbra.

Co: 1s® 2s°2p° 3s? 3p° 3d’ 4s?

crer




Alatta a palyak mellékkvantumszam szerinti jelolése
A 3. abréan bal oldalt a H atom elektronjanak lehetséges gerjesztett szintjeit lathatjuk, jobb
oldalt pedig azt, hogyan valtozik meg ez a szintrendszer, ha egy atom kotelékében tobb

elektron talalhato.
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A periodusos rendszer

Mengyelejev - mint tobb kortarsa a mult szazad masodik felében
- az addig megismert elemek kozott probalt valamilyen rendszert
kialakitani. Ahogy sokan masok, 6 is a ndvekvd atomsuly szerinti

rendszerezést valasztotta. Az, hogy az utokor Ot tiszteli a peridodusos

rendszer megalkotdjaként, annak koszonheti, hogy a fenti mechanikus
szabalyt nem erdltette ott, ahol a kémiai tulajdonsagokban megmutatkoz6 periodicitas ezzel
nem volt dsszhangban. Azaz az elemek rendszdmat kémiai és fizikai tulajdonsagaik szabtdk
meg.

Par évtizeddel késobb, megismerve az atomok szerkezetét, a periodicitds oka is
nyilvanvalova lett, a rendszdm megegyezik az atom protonjainak ill. elektronjainak a
szamaval. A hasonld tulajdonsadgok oka az, hogy a kémiai jellemzdéket dontden meghatarozo
legkiilsé elektronhéjon 1évo elektronok szdma és alakja (mellékkvantumszama) minden 0j
héjon ujra kezdddve ismétli az el6zot.

A ma legelterjedtebb felirdas az un. hosszl periodusos rendszer. Ez 8 fOcsoportot
(oszlopot) és 10 mellékcsoportot tartalmaz. A vizszintes sorokat periddusoknak nevezziik. Az

elsé periddusban csak kettd elem lehet, mert az els6 héjra is csak két elektron fér.



A masodik és harmadik periodusban 8-8 elem van. ( A masodik héjra 8, a harmadikra 18
elektron férne, de a 3 palya feltoltédése csak a 4 periddusban kezdddik.) 18-18 elem van a 4-6
periddusban.

A periodusos rendszer feloszthatd aszerint is, hogy épp melyik alhéj épiil az adott

csoportban. Eszerint 1éteznek

s mezo elemek Az elsd két oszlop, fém tulajdonsaguak..

p mezo6 elemek 3-8 fcsoport elemei nemfémes és atmeneti tulajdonsaguak
d mez6 elemei 1-8 mellékcsoport elemek atmeneti fémek

f mez6 elemek - ritkafoldfémek

A rokon tulajdonsagok legjobban az oszlopokon beliil mutatkoznak meg, hiszen
ezekben azonos a kiilso elektronok konfiguracioja.

Az elsé oszlop tagjai az alkdli fémek, elektronkonfigurdcidjuk s'. Ezt az egy elektront
kénnyen le tudjak adni, igy egyszeresen pozitiv toltésii ionokat képeznek. (Formailag itt van a
H is, de sajatos tulajdonsagai miatt nem sorolhato egyik csoportba sem).

e 7.

porzitiv iont képezhetnek, mar kissé nehezebben -- azaz kevésbé reakcioképesek mint az alkali
fémek.

A p mezd hat oszlopaban sorra eggyel tobb p elektron van a legkiilso héjon. Az
utolso oszlopban, a 6 p elektron nagyon zart, szimmetrikus szerkezetet alkot, amely igen
nehezen bonthato meg, ezért nem reakcioképesek a nemesgdzok. Ugyanezt a
konfiguraciot érhetik el a halogénelemek egy elektron felvételével és ezert alakithatok
konnyen egyszeresen negativ ionnd.

Az oxigén-csoport elemeinek mar két elektron hianyzik a telitett palyahoz, ez azonban
kétszeresen negativ ion képzodésével ritka, gyakoribb, hogy az elemek kovalens kétéssel
szerzik meg a nemesgazszerkezethez sziikséges elektronokat.

A nitrogéncsoportban s°p° a jellemzé konfigurdcio, azaz figyelembe véve a Hund
szabalyt, harom parhuzamos spinii elektron helyezkedik el a px px pz palyakon. Ez hasonloan
szimmetrikus, mint a nemesgazoké, azért ezek az elemek kevésbé reakcioképesek, mint a
szomszédaik.

A széncsoport elemei kozepes reakcioképességgel csak kovalens kotésre kepesek,
illetve az oszlop also elemei mar fémes tulajdonsaguak, igy féemes kotést is alkothatnak.

A harmadik oszlopban a foldfémek talalhatok, itt a fémes jelleg az erdsebb, de a

reakciopartnertol fiiggoen barmilyen kotést létrehozhatnak.



A technologiai szempontbol vett femek a d mezo elemek kozott talalhatok. Mindharom
sorban 10-10 elem talalhato, mivel dsszesen 5 d palya lehetséges, amelyre 10 elektron feér el.
A d elektronok folotti héjon dltalaban 2 db s elektron is van (kivéve, ha egy s elektron
atlépésével elérheté a d vagy d'’-es szimmetrikus konfigurdcié, mint pl. a Mn, Cu, Ag
esetében). Emiatt ezek az elemek f6 fizikai, kémiai tulajdonsdgaikban hasonloak, valtozo
vegyertékiiek.

Az fmezo6 elemek 2x14 tagja oly meértékben hasonlit egymashoz, hogy mind a lantadn.
ill. az aktinium. kockdjaban lehetnének. Ennek oka, hogy az épiild f héj folott még egy d és két
s elektron arnyékolja ezt a valtozo szamu héjat, igy annak hatasa, hogy az f héjon 5,- 8 vagy
13 elektron van, alig veheto észre. Ezért pl. fizikai- kémiai tulajdonsagaik nagyon hasonloak,
ugyanakkor az f elektronok védettsége kovetkeztében érdekes optikai tulajdonsagai lesznek
ezeknek az elemeknek (pl. laser).

Hosszan lehetne sorolni az elektronkonfiguraciobol, a periodusos rendszerbdl
levonhatd kovetkeztetéseket. A tovabbiakban megforditjuk a logikai sorrendet, és egyes

jelenségek bemutatdsa soran utalunk annak atomszerkezeti okaira.

Az atomok, ionok mérete

A szilard testek sok fizikai - kemiai tulajdonsdaga fiigg attol, hogy milyen
kristalyszerkezet alakul ki az anyagban. Ennek pedig egyik fontos meghatarozoja az, hogy az
alkoto atomok, ionok egymdashoz viszonyitott merete milyen. (Ne feledjiik azonban az
elektronok helybizonytalansagarol mondottakat. Egy atom hatdara pontosan nem dllapithato
meg. A legtobb méretadat szilard mintak racsparamétereinek mérésébol szarmazik.)

A semleges atomok mérete szintén mutat periodicitast. Minden periodusban a legelso
elem, az alkalifém a legnagyobb és a halogén elem a legkisebb atmérdjii. Az egyensulyi méret
kialakuldsa tobb ellentétes hatas eredménye.

- A novekvo magtoltés nagyobb vonzoereje osszébb huzna az elektronfelhot.

- Az elektronok egymast taszitva egyre tavolabb térekszenek egymastol.

- A lezart héjak arnyékolo hatast fejtenek ki a mag vonzoerejére.

- Ha kémiai folyamatban pozitiv ionok keletkeznek, altalaban a legkiilso héj dsszes
elektronja tavozik az atomtérzsrol, igy ennek kovetkeztében a kationok sokkal
kisebbek, mint a semleges atom. Természetesen forditott a helyzet az anionoknal.
Bar az egy-két elektron mar meglevé palydara épiil be (ezzel valik ez

e 7.

héjnak a mérete jelentosen megno.



A spektroszkopia alapjai

A spektroszkopai az analitikai kémia ma mar klasszikus 4ga. Lényege, hogy az anyag
tulajdonsdgairol optikai Gton szerezziink informaciokat, méghozza igy, hogy az anyag altal
kibocsatott vagy elnyelt fény (altalanosabban sugarzas) hulldmhossz szerinti intenzités-
eloszlasat vizsgaljuk.

Mindennek alapja, hogy az elektronok (és minden mikrorészecske) energiafelvétele és
leadasa kvantalt. Azaz
e arészecske alap és gerjesztett allapotai nagyon alland6 szintek,

o jellemzdek az anyagra és

e kozottiik nem folytonos, hanem kvantumugrasokkal torténd atmenet lehetséges.

A stabil E, alapallapotbol gerjesztés soran keriilhet az elektron (részecske ) magasabb
energiadllapotba. Ez az éallapot nem stabil, ezért altalaban azonnal megtorténik a visszaugras

¢s a két szint energiakiilonbségét elektromagneses sugarzas formdjaban adja le az anyag.

hc
AE=hv=—
A
\% az emittalt foton frekvencidja h: a Planck allando
A a fény hullamhossza c: a fénysebesség

Lathato, hogy az anyagra jellemz0 AE egyértelmi fliggvénykapcsolatban van a jol
mérhetd hullamhosszal.

Az elmult kb. masfél évszazad alatt igen sok mddozata alakult ki a spektroszkopianak.
A két alaptipus:

- Emisszios spektroszkopia
Az anyagot gerjesztett allapotba hozzuk, (altalaban termikus ton) és a kibocsatott sugarzast
elemezziikk. A hullamhosszbol az anyag mindségre, az intenzitasbdl az adott komponens
mennyiségére lehet kdvetkeztetni.

- Abszorpcios spektroszkopia
Ez esetben fénnyel (elektromagneses sugarzassal) atvilagitva az anyagot az ateresztett fény
elemzését végzik el. A gerjesztd sugarzasbol az fog elnyelddni (abszorbealddni), amelynek

energiaja pont alkalmas arra, hogy a minta egyes komponenseit gerjesztett allapotba hozza.



Ionizacios energia, elektronaffinitas

Azt az energiat, amely ahhoz sziikséges, hogy egy semleges atombol egy elektront

eltavolitsunk, az elem ionizdcios energidjdnak (Ei) nevezziik. Ertékét 1 mol anyagra adjuk

meg, igy mértékegysége kJ/mol.

Az igy keletkezett egyszeresen pozitiv ionrdl Ujabb elektronok is eltavolithatok,
természetesen egyre tobb munka aran, hiszen ezek az elektronok mar egy pozitiv atomtorzsrol
1épnek le. Azaz a méasodik- harmadik ionizacids energia mindig nagyobb, mint az elso.

Akércsak a tobbi olyan tulajdonsag, amely az elektronkonfiguraciotol fiigg, az elemek
1onizacios energiai is periodikusan valtoznak. Legkisebb az alkalifémek ionizacids energiaja
(4-500 kJ/mol) és minden periddus végén a nemesgazoké a legnagyobb (1500-2500 kJ/mol).

A forditott folyamat, azaz egy elektron felvétele az elektronaffinitissal (EA)

jellemezhetd. Definici6 szerint az az energia, amely ahhoz kell, hogy egy egyszeresen negativ
ionbol semleges atom keletkezzen. Egysége ennek is kJ/moél. A meghatirozas alapjan
azoknak az elemeknek lesz pozitiv az elektronaffinitasuk, amelyek konnyen vesznek fel
elektront. Ezek els6sorban a halogén elemek, hiszen azok igy elérik a nemgéazkonfiguraciot. A
tobbi elem esetében a negativ ion 1étrehozasahoz kell energiat befektetni.

A bevezetett két mennyiség (Ei és EA) alkalmas arra, hogy segitségiikkel
jellemezhessiik azokat a folyamatokat, amelyek ionos kotés kialakuldsaval jarnak.
Viarhatoan a kis ionizacids energiaju fémek ¢€s a pozitiv, vagy kis negativ elektronaffinitasu
nemfémes elemek alkothatnak stabil ionos kotésii vegyiiletet.

A vegyiilési hajlam, és a kotéstipus jellemzésére altalanosan azonban az
elektronegativitas (EN) lesz a legalkalmasabb.

Elektronegativitas

Annak az erének a jellemzésére alkalmas, amelyet az atomtorzs fejt ki a kdtésben részt
vevd elektronokra. Kozvetleniil nem mérhetd mennyiség, az elsd, Paulingtol szarmazo skala
gyakorlatilag teljesen spekulativ volt,, a koto elektronjdhoz legkevésbé ragaszkodo alkalifém,
a K elektronegativitasa lett 1, a legnegativabb F-¢ pedig 4, a tobbi elemé a két szE&ls6 érték
kozott aranyosan.

Késobb tobb probalkozas volt, hogy az EN-skalat mérheté mennyiségekbdl levezessék (Ei,
EA, ionsugar, effektiv magtoltés), de jelentds ujdonsdgot ezek sem hoztak. Ugyanakkor
sz¢leskorli hasznalhatdsaga miatt az EN az elemek legfontosabb kémiai jellemzé mennyisége

lett. A periodusos rendszerben soronként az EN folyamatosan ndvekszik, maximumat a



halogéneknél éri el. (Nemesgazoknal nem szokds értelmezni). Oszlopokban pedig feliilrdl
lefelé csokken, ahogy altalaban a fémes jelleg novekszik.

A kémiai kotés

A kiilonb6z6 elemek, ha megfeleld koriilményeket biztositunk, tobbé kevésbé stabil,
allandoé szerkezetli vegyiiletet, molekuldt képezhetnek.Az igen valtozatos tulajdonsagokat
mutato vegyiiletek végiilis harom kotéstipusra vezethetok vissza.

Kovalens kotés

Ha a reakciopartnerek mindegyike erdsen vonzza a vegyértékelektronjait, a kotés ugy
is 1étrejohet, hogy egy- kettd-, esetleg harom elektronpar kozos molekulapéalyara keriil. igy
megvaldsulhat a telitett héj, a molekulat a két (tobb) pozitiv atomtorzs, €s a kozotte nagyobb
valoszinliséggel eléforduld negativ kot elektronfelhd tartja egyiitt.

Legegyszerlibb példa a H, molekula, amelynek szokéasos dbrazoldsat mutatja a 4. abra.

A kovelens kotés, ha két azonos atom kozott jon létre, szimmetrikus toltéseloszlasu,

un. homopolaros kotés.
Két kiilonb6z6 atom esetén a nagyobb elektronegativitdsu jobban vonzza a kotd elektronokat,
igy azok nagyobb valdszintiséggel fordulnak elé annak kdrnyezetében, igy a molekulédnak az
a fele enyhe negativ toltéstobbletet mutat, mig a kisebb EN-u partner odala kissé pozitiv. Ez a
heteropoldaros (vagy egyszerlien poldros) kotés. Ilyen pl. a H,O, HCl, CO, stb. Mindez
megmutatkozik majd az anyagok fizikai tulajdonsdgaiban (pl. olvadaspont) dielektromos
viselkedésében, oldhatosagaban.

A kotések kiillonbozhetnek abban is, hogy milyen

mellékkvantumszamt elektronok hoztak létre. Az elso

elektronpar s vagy p elektronok kozott johet 1étre, és mindig

kots palya

tengelyszimmetrikus (ilyen pl a H, molekula: jobbra). A

masodik és harmadik kovelens kotés csak parhuzamos dllasu p

4 csomosik

elektronok  kozott  alakulhat ki, a  molekulapalya
tiikorszimmetrikus lesz.

Az 5. abra a p elektronok kozotti kot és lazitd palyakat
mutatja be. (ha a két partner tobb elektronnal akarja

megvalositani a kotést, a masodik elektronpar mar nem fér a

lazito palya

két mag koze, csak az un. lazitd palyakra.)



kotd palya

lazito palya

@)

csomosik

Px Px

koté n-palya

csomosik

csomosik

lazito n-palya

(b)

Egy vegyiilet

tulajdonsagait a
kotéstipus mellett
sok esetben
befolyasolja a
molekula térbeli
elrendezddése,
amelyet a  kotési
szogek dontenek el.
A molekuldk szaméara
altalaban kedvezo, ha
minél
szimmetrikusabb
szerkezet alakul ki.

Ennek elérésére

gyakran a vegyértékelektronok atrendezddésére is sziikség van. az s és p esetleg d "alaku"

palyak helyett olyan hibridpdlyak alakulnak ki, amelyek egymassal a lehetd legnagyobb

(vegyérték-) szoget zarjak be és energetikailag egyenértékiiek. Ilyen pl. a metanmolekulaban

(é¢s minden telitett C vegyliletben) a C atom sp3 hibridéallapota, amelyben a négy palya egy

tetraéder négy cslicsa iranyaba mutat, négy o kotest hoz 1étre és igy a vegyértékszog 109°28'.

Hasonlo szerkezetli a vizben az oxigén is, de a tetraédernek itt csak két csucsan talalhato H, a

masik két csucs iranyaban egy-egy nem kotd elektronpar. Mivel ez utdbbiaknak nagyobb a

helyigénye, a vegyértékszdg a vizmolekuldban 105°. A 6. abran a 4 - 6 elektronbdl kialakult

hibridpalyak lathatok.

tetraéder

négyzetes planaris

spd

trigonilis bipiramisos

d’sp® vagy sp’d®
oktaéderes



Igen sok érdekes fizikai, optikai, biologiai hatdssal jar a TU kotések delokalizacidja. Ha

egy lanc vagy gyliris molekuldban minden masodik kotés lenne kettds, a m kotést alkotd
elektronok tobbcentrumi molekulapélyara keriilnek. Ennek kdvetkeztében megnd a molekula
stabilitdsa, megvaltozhat a szine, tobb nagysagrenddel megndhet elektromos vezetdképessége
stb. FOképp szerves vegyiiletekben lehetséges, legjellegzetesebb képviseldje a benzol, de pl. a

karbonat vagy nitrat sok is annak koszonhetik sokkal nagyobb stabilitdsukat a megfeleld
savhoz képest, hogy ionos formaban egy illetve két TU elektronpar delokalizalt palyara kertil,

amely a savas formaban kotott.
Ionos kotés

Ionos kotés akkor alakulhat ki, ha az egyik reakcidpartner képes leadni, a masik képes
felvenni elektront vagy elektronokat a telitett héj elérése érdekében. Az igy kialakult ionokat
egyszerti Coulomb er0 tartja 6ssze. A Coulomb eré minden irdnyban egyenletesen hat, nincs
értelme kotési szogrol, molekularol beszélni, a kristdly gometriai rendjét a toltésviszonyok és
az ionok méretaranyai dontik el.
Fémes kotés
A fémek kis elektronegativitasuk és kevés kiilsé elektronjuk miatt ugy keriilhetnek stabilabb
allapotba, ha leadnak elektront. Ha nincs olyan reakciopartneriik, amely ezeket felvenné, a
rendszer Ugy is alacsonyabb energiadllapotba keriilhet, ha a felszabadult elektronok egy
kozos, az egész kristalyra kiterjedd kollektiv palyara keriilnek. Ellentétben a masik két
kotéstipussal, ezek az elektronok konnyen elmozdithatok, innen ered a fémek villamos
vezetése.
Az eddig vazolt harom tiszta
kotéstipus  mellett  1étezhetnek
kiilonbozé  atmeneti  jellegii
kotések, barmely két alaptipus
kombinaciojabol.
Nagyon jol szemléltethetd a

harom alaptipus ¢és az atmeneti

jellegli  kotések  fliggése az

alkotok elektronegativitasatol, ha 2 4 6

a harmadik periodus eleminek lehetséges kapcsolddasait abrazoljuk az EN-ok Osszegének és

kiilonbségének fiiggvényében.
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Masodlagos kotések

Az eddig bemutatott harom kotés kozos jellemzoje a viszonylag nagy kotési energia.
(100... 600 kJ/mol) [Def.: kotési energia: egy kotés szétszakitisahoz sziikséges munka,
illetve ennek 6-10%-szorosa, igy egysége kJ/mol]. Eszerint ezeket elsddleges kotéseknek is
nevezziik. A masodlagos kotések foképp molekulak kozott, de néha molekuldkon beliil is
létezhetnek, sokkal gyengébbek, mint az elsddlegesek, de gyakran ezek szabjdk meg az
anyagok fizikai, biologiai tulajdonsdgait (pl.polimerek, oldatok, elélények, természetes
anyagok). Két {6 tipusuk van:
H hid:
A H' ion valdjaban egy proton, mérete jobban hasonlit egy elektronhoz, mint egy atomhoz.
Viselkedésében is lehet néha hasonld. Ha két igen nagy EN-u elem koz¢ keriil (F, Cl, O lehet)
¢s az egyikkel kovalens kotést képez, a
masik szabad elektronparjaval olyan erds o
kolcsonhatasba keriilhet, hogy atlép arra 9% o
¢s igy az el6z6 helyzet tiikorképe alakul ~ .
ki. Az ide-oda ugrélas helyett egy kotd
elektronpart  utanozva egy  kotd
"protonfelhd" alakul ki, amely mindkét Ho
atomhoz tartozik. A kotési energia: 8 ¢€s
40 kJ/mol kozott van. Az dbran a folytonos vonal a kovalens, a szaggatott a hid kotést mutatja
a vizmolekulaban.
Van der Waals kotések

Azokat a molekulak kozotti kotéseket soroljuk ide, amelyek a molekulan beliili
toltésaszimmetriabol kovetkeznek. Viszonylag konnyen elképzelhetd két dipol molekula vagy

egy dipolus az egy apolaros molekula kdlcsonhatasa. El6bbit orientdcios hatisnak nevezziik,

mert a kedvezo6 allapot iranyaba forgatjak egymast, utobbit indukcios hatasnak, mert a dipolus

molekula elektromos megoszlast indukél az apolarosban, igy mar kialakulhat a vonzas.

Csak kvantummechanikai alapon magyarazhatok az un._diszperzios erck, amelyek két

apolaros molekuldt tartanak egyiitt. Lényege, hogyha két atom kozelit egymashoz a két
atommag ¢s a két elektronfelhd taszitja egymast, mig az egyik mag és a masik elektronfelhd
kozott vonzas 1ép fel. Ez még kevés lenne az Osszekapcsolodashoz, az atomoknak olyan
rezgésallapotot kell megvaldsitani, amelyben a pozitiv és negativ toltések stlypontja nem esik
egybe ¢és a vonzoderdk ereddje valamivel nagyobb, mint a taszitéerdké. Ez a fajta erd tartja

0ssze pl. a nemesgazokat cseppfolyds allapotban, nagyon alacsony hdmérsékleten.
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