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9. Cząsteczki i wiązania chemiczne, wybrane zagadnienia
Wiązania heteropolarne, czyli jonowe.  Energie jonizacji dla kolejnych elektronów w atomie są coraz większe.  Zamknięte (wypełnione)powłoki elektronowe w atomach są stabilne; duża energia jonizacji nawet dla pierwszego elektronu; atomy gazów szlachetnych są chemicznie obojętne.  Atomy z jednym, dwoma lub trzema elektronami dodanymi do zamkniętej powłoki charakterystycznej dla gazu szlachetnego charakteryzują się niewielkimi energiami jonizacji, zatem chętnie oddają elektrony tworząc jony dodatnie (przykład Li, Be, B, zamknięta powłoka 1s2 helu, lub Na, Mg, Al, zamknięta powłoka 2s22p6 neonu).  Atomy, którym brakuje jednego, dwóch elektronów do utworzenia zamkniętej powłoki mogą przyjąć elektron tworząc jony ujemne.  Atomy te charakteryzują się stosunkowo dużą energią jonizacji i dodanie jednego elektronu często prowadzi do stabilnego układu o niewielkiej, ale jednak dodatniej energii jonizacji (dodany elektron jest stabilnie związany z atomem, dodatnie powinowactwo elektronowe).  Jony ujemne w wyższych stanach ładunkowych, niestabilne w stanie swobodnym, mogą być stabilne w związku chemicznym, w skład którego wchodzą także jon (jony) dodatnie, ze względu na dodatkowe obniżenie całkowitej energii układu związane z oddziaływaniem kulombowskim pomiędzy jonami ujemnymi i dodatnimi.
[image: image1.png]Energia (eV)

10
5
Na + Cl

Na +Cl

0
Na'+Cl
5
L

5 odlegtosé (A)




Rys. Krzywe energii potencjalnej układu neutralnych atomów Na i Cl (bez przekazania elektronu) i układu jonów Na+ i Cl-  w funkcji odległości r między atomami lub jonami.  Choć dla niezbyt małych odległości r, jak pokazano na rysunku, energia układu atomów jest niższa niż układu dwóch nieskończenie odległych jonów (pozioma kreska oznaczona Na+ + Cl-) to jednak dla odpowiednio małego r oddziaływanie kulombowskie pomiędzy jonami obniża energię całkowitą układu stabilizując cząsteczkę NaCl.  

Przykład.  Cząsteczka sodu, NaCl.  Energia jonizacji sodu wynosi 5,138 eV, energia jonizacji Cl wynosi 13,01 eV a energia jonizacji ujemnego jonu Cl- wynosi 3,79 eV.  Wytworzenie zatem pary jonów Na+ + Cl- jest energetycznie niekorzystne dopóki nie weźmiemy pod uwagę kulombowskiego przyciągającego oddziaływania pomiędzy jonami.  Dla jeszcze mniejszych odległości pojawia się odpychanie kulombowskie pomiędzy jądrami obu jonów które podnosi energię potencjalną układu, powodując pojawienie się położenia równowagi r0 dla którego całkowita energia potencjalna układu osiąga minimum.  Minimum to dla NaCl wynosi około 3,6 eV poniżej zera odpowiadającego dwóm niezwiązanym neutralnym atomom Na i Cl, stanowi zatem miarę energii wiązania jonowego w drobinie NaCl.  

Wiązania homopolarne (kowalencyjne).  Wiązanie jedno- i dwuelektronowe, jon H21+ i cząsteczka H2 jako przykład wiązania jedno- i dwuelektronowego pomiędzy identycznymi atomami.  Kwantowo-mechaniczne pochodzenie energii obu wiązań, tunelowanie elektronu i wymiana pary elektronów, analogia z atomem He.  Hamiltonian dla układu o dwóch stanach bazy, znaczenie stałej tunelowania lub wymiany, A.  Redukcja stałej A w wiązaniu jednoelektronowym dla różnych atomów, niezależność stałej A w wiązaniu dwuelektronowym od energii jonizacji i powinowactwa elektronowego obu atomów.  Wymiana elektronów w wiązaniu dwuelektronowym jako główne źródło energii wiązania chemicznego; cząsteczka H2 jest stabilna tylko w stanie singletowym (o znaku członu z wymiany elektronów decyduje nie tylko odpychanie elektronów, ale także energie oddziaływania elektronów z drugim jądrem, które ma znak przeciwny).  
Hybrydyzacja.  Węgiel, przykłady: hybrydyzacja digonalna, tetraedryczna i trygonalna.  Modelowanie cząsteczek chemicznych.  Zmiana rozkładu przestrzennego amplitudy prawdopodobieństwa; zysk i strata przy budowie cząsteczki.  Wiązania σ i π.  Metan i etylen.  Podwójne wiązanie dla dwóch atomów węgla.  Benzen.  Zysk energetyczny w delokalizacji wiązań π.  

UWAGA. WIĘCEJ SZCZEGÓŁÓW W „WYKŁADZIE 14”.  Czytaj także: Haken, Wolf, Atomy i kwanty, Feynmana wykłady z fizyki t. 3.  
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