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			Πρόλογος

			Το βιβλίο «Τράπεζα Θεμάτων στη Γενική Ανόργανη Χημεία» στοχεύει στην εμπέδωση του μαθήματος της Γενικής Ανόργανης Χημείας. Είναι προφανές ότι η Γενική Ανόργανη Χημεία δεν απευθύνεται αποκλειστικά σε χημικούς, αφού επιστήμονες πολλών ειδικοτήτων, όπως μηχανικοί και τεχνολόγοι, αντλούν ολοένα και περισσότερο στοιχεία από το μάθημα αυτό για την πρόοδο των εργασιών τους. Με το παραπάνω σκεπτικό, το παρόν βιβλίο έχει γραφτεί με απλότητα και σαφήνεια, ώστε να ωφελήσει τους νεοει-σερχόμενους σπουδαστές τριτοβάθμιας εκπαίδευσης από διαφορετικές σχολές. 

			Η δημιουργία τράπεζας ερωτήσεων - ασκήσεων - προβλημάτων στην Ανόργανη Χημεία έχει διπλό όφελος. Πρώτον βοηθά τους σπουδαστές στην ευχερέστερη ανάγνωση, κατανόηση και εμπέδωση του μαθήματος. Δεύτερον διευκολύνει τους διδάσκοντες, αφού μπορεί να αποτελέσει τη βάση μιας πλούσιας πηγής θεμάτων για την εξέταση των σπουδαστών. 

			Πρωταρχικό ρόλο στην ανάπτυξη των θεμάτων έπαιξε:

			
					Το γνωστικό υπόβαθρο των πρωτοετών σπουδαστών, κάτω από τα νέα δεδομένα εισαγωγής τους στην τριτοβάθμια εκπαίδευση.

					Η μείωση επικαλύψεων με άλλα μαθήματα, π.χ. Φυσική.

					Η σύγχρονη βιβλιογραφία και παιδαγωγική προσέγγιση. 

					Η ανάδειξη του δίδυμου θεωρία - εφαρμογή, ώστε να γίνει συνείδηση στον πρακτικό σπουδαστή (μηχανικό, γιατρό, τεχνολόγο κλπ.) ότι η διερεύνηση της ατομικής, πυρηνικής και μοριακής δόμησης αποτέλεσε την απαρχή τεράστιων τεχνολογικών εξελίξεων.

			

			Σε κάθε κεφάλαιο δίνεται αρχικά η σύνοψη της ύλης που ακολουθεί και οι προαπαιτούμενες γνώσεις για την κατανόησή της. Στο Α΄ μέρος κάθε κεφαλαίου προτάσσεται συνοπτικά η θεωρία. Στο Β΄ μέρος δίνονται ερωτήσεις κλειστού τύπου (πολλαπλής επιλογής, σωστού - λάθους) και ερωτήσεις ανοικτού τύπου (ανάπτυξης, σύντομης απάντησης και υπολογιστικά προβλήματα). Στο Γ΄ μέρος κάθε κεφαλαίου δίνονται αναλυτικά οι απαντήσεις των ερωτήσεων και οι λύσεις των προβλημάτων. Ακολουθούν σε κάθε κεφάλαιο πολλές παραπομπές σε βιβλία, περιοδικά και διαδικτυακούς τόπους, για την εμπέδωση και εμβάθυνση σε επί μέρους θέματα. Στο τέλος κάθε κεφαλαίου δίνεται πίνακας των χρησιμοποιηθέντων συντομεύσεων και ακρωνυμίων και πίνακας αντιστοίχισης ελληνόγλωσσων - ξενόγλωσσων όρων.

			Εδώ, θα πρέπει να επισημάνουμε τις δυσκολίες που συναντήσαμε στη συγγραφή του θεωρητικού μέρους, καθώς η εξέλιξη της επιστημονικής γνώσης και η εκρηκτική ανάπτυξη της τεχνολογίας αλλάζει καθημερινά τα δεδομένα. Έτσι, σε ορισμένα σημεία φαίνεται η γνώση να έχει ημερομηνία λήξης. Γι’ αυτό και η προσπάθεια του συγγραφέα αποβλέπει κυρίως στη διαμόρφωση της σκέψης του σπουδαστή και όχι στην προβολή των τελευταίων εξελίξεων. 

			Είναι ευνόητο ότι, κάθε υπόδειξη για αβλεψίες, αδυναμίες, παραλείψεις ή αστοχήματα είναι πάντα ευπρόσδεκτη.

			Εκφράζω τις θερμότατες ευχαριστίες μου στον Αναπληρωτή Καθηγητή Ε.Μ.Π. Κώστα Κορδάτο και στον Χημικό Δρ. Επιστημών της Αγωγής Αβραάμ Μαυρόπουλο Σχολικό Σύμβουλο για την ενθάρρυνση, την κριτική θεώρηση, καθώς και για τη συγγραφή ορισμένων ασκήσεων του βιβλίου. Ευχαριστώ επίσης την καθηγήτρια Ε.Μ.Π. Κωνσταντίνα Κόλλια για την άψογη συνεργασία της για την κριτική ανάγνωση του έργου. 

			Τέλος, εκφράζω τις θερμότατες ευχαριστίες μου στον υποψήφιο διδάκτορα Ε.Μ.Π. Κωνσταντίνο Ασπιώτη πολύτιμο συνεργάτη μου, για την τεχνική επεξεργασία του ηλεκτρονικού βιβλίου και την διεκπεραίωση της όλης άχαρης γραφειοκρατικής διαδικασίας υποβολής του έργου.

			Αθήνα, Οκτώβριος 2015

			Σ. Λιοδάκης
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			1Α Η ΣΩΜΑΤΙΔΙΑΚΗ ΑΝΤΙΛΗΨΗ ΓΙΑ ΤΗΝ ΑΤΟΜΙΚΗ ΔΟΜΗΣΗ - ΣΥΝΟΠΤΙΚΗ ΘΕΩΡΙΑ

			Σύνοψη

			Στο Α΄ μέρος του κεφαλαίου διατυπώνονται συνοπτικά οι προκβαντικές θεωρίες που ερμηνεύουν την ατομική δόμηση. Ιδιαίτερη αναφορά γίνεται στο ατομικό πρότυπο του Thomson, το ασταθές πλανητικό πρότυπο του Rutherford, το σταθερό πλανητικό πρότυπο του Bohr και το πλανητικό πρότυπο με τις ελλείψεις του Sommerfeld. Στο Β΄ μέρος του κεφαλαίου δίνονται ερωτήσεις ανοικτού και κλειστού τύπου και στο Γ΄ δίνονται οι απαντήσεις των ερωτήσεων και αναλυτικές εξηγήσεις για την εμπέδωση της θεωρίας.

			Προαπαιτούμενη γνώση

			Προαπαιτούμενη γνώση είναι η ύλη Γ΄ Λυκείου Χημείας θετικής κατεύθυνσης και Β΄ Λυκείου Φυσικής Γενικής Παιδείας.

			1.1. Εισαγωγή

			Η ατομική δόμηση αποτελεί τον ακρογωνιαίο λίθο των φυσικών επιστημών και τη βάση των τεχνολογικών εξελίξεων. Τα άτομα αποτελούνται από ηλεκτρόνια, πρωτόνια και νετρόνια τα οποία κατά συνέπεια αποτελούν τα θεμελιώδη συστατικά της ύλης. Τα βασικά χαρακτηριστικά των θεμελιωδών αυτών σωματιδίων συνοψίζονται παρακάτω.
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			* το στοιχειώδες φορτίο είναι : 1.602×10-19 C

			** η μονάδα ατομικής μάζας (u) είναι: 1.66054×10-24 g

			Πίνακας 1.1 Ιδιότητες υποατομικών σωματιδίων.

			Να υπενθυμίσουμε ότι τα παραπάνω υποατομικά σωματίδια αποτελούνται από μικρότερα σωματίδια, όπως είναι τα μεσόνια, ποζιτρόνια, νετρίνο, quarks κλπ.

			1.1.1. Ηλεκτρόνια

			Η ανακάλυψη των ηλεκτρονίων είναι συνδεδεμένη με την ανακάλυψη και μελέτη των καθοδικών ακτίνων. Οι καθοδικές ακτίνες είναι μια δέσμη ταχέως κινούμενων ηλεκτρονίων, που παράγεται σε σωλήνες υψηλού κενού στον οποίο προκαλούνται ηλεκτρικές εκκενώσεις, μεταξύ δύο μεταλλικών ηλεκτροδίων, με την εφαρμογή υψηλού δυναμικού.

			Ο Thomson (1856-1940) έκανε μια σειρά πειραμάτων με βάση τα οποία διερεύνησε τη φύση των ηλεκτρονίων και προσδιόρισε το λόγο φορτίο προς μάζα του ηλεκτρονίου e/m (1,75882×108 Cg-1).Την περίοδο 1909-1913, ο Millikan, με το γνωστό πείραμα της σταγόνας ελαίου, προσδιόρισε το στοιχειώδες φορτίο του ηλεκτρονίου (e), το οποίο αντιστοιχεί στο ελάχιστο ηλεκτρικό φορτίο που μπορεί να υπάρξει αυτοδύναμο στη φύση. Με το πείραμα αυτό αποδείχτηκε επίσης ότι το ηλεκτρικό φορτίο είναι κβαντισμένο. Υπάρχει, δηλαδή, μόνο σε διακριτές ποσότητες, που είναι ακέραια πολλαπλάσια του στοιχειώδους ηλεκτρικού φορτίου (e). Στη συνέχεια από το γνωστό λόγο e/m προσδιορίστηκε η μάζα του ηλεκτρονίου.

			1.1.2. Πρωτόνια

			Η φυσική συνέπεια της ανακάλυψης των ηλεκτρονίων ήταν η ανακάλυψη των πρωτονίων, καθώς η ύλη είναι ηλεκτρικά ουδέτερη. Αυτή έγινε το 1886 από το Γερμανό Goldstein με βάση την παρατήρηση του ότι στους σωλήνες των καθοδικών ακτίνων δέσμη υπάρχει και δέσμη θετικά φορτισμένων σωματιδίων, που ονόμασε διαυλικές ή θετικές ακτίνες.

			Με ανάλογα πειράματα με αυτά που έγιναν για το ηλεκτρόνιο προσδιορίστηκε ο λόγος: φορτίο προς τη μάζα του πρωτονίου e/m (+9,7591×104 C g-1). Με βάση το δεδομένο ότι το πρωτόνιο φέρνει το θετικό στοιχειώδες φορτίο (1,60218×10-19 C), υπολογίστηκε η μάζα του πρωτονίου και βρέθηκε σχεδόν 1837 φορές μεγαλύτερη από τη μάζα του ηλεκτρονίου.

			1.1.3. Νετρόνια

			Η ανακάλυψη του νετρονίου, σε σχέση με αυτή του ηλεκτρονίου και πρωτονίου, έγινε πολύ αργότερα, το 1932 από τον Άγγλο Chadwick. Αυτό οφείλεται στο γεγονός ότι η ταυτοποίησή του ήταν πολύ δύσκολο να γίνει, αφού το σωματίδιο αυτό είναι ηλεκτρικά ουδέτερο και δεν εκτρέπεται ούτε από το ηλεκτρικό, ούτε από το μαγνητικό πεδίο.

			Ο Chadwick μελέτησε την ακτινοβολία που εκπέμπεται κατά την αντίδραση των σωματιδίων α (πυρήνων ηλίου) με το βηρύλλιο και ανακάλυψε ότι αυτή συγκροτείται από μια δέσμη ουδέτερων σωματιδίων με μάζα ίση περίπου με αυτή των πρωτονίων. Με βάση τα παραπάνω η αντίδραση παραγωγής των νετρονίων είναι η εξής:
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			Η μάζα του νετρονίου προσδιορίστηκε με βάση την παραπάνω αντίδραση και βρέθηκε περίπου ίση με αυτή του πρωτονίου.

			1.2. Ατομικό Πρότυπο Thomson - το Μοντέλο του «Σταφιδόψωμου»

			Σύμφωνα με το μοντέλο του Thomson (1897), τα αρνητικά φορτισμένα ηλεκτρόνια είναι εμβαπτισμένα σε μια σφαίρα θετικού φορτίου, όπως φαίνεται στην εικόνα:

			[image: ]

			Εικόνα 1.1 Σχηματική παρουσίαση του ατομικού μοντέλου του «σταφιδόψωμου».

			Σύμφωνα με τη θεωρία του Thomson, τα ηλεκτρόνια «σταφίδες» είναι ελεύθερα να κινηθούν στο θετικά φορτισμένο «ψωμί», ενώ μια λεπτή ισορροπία μεταξύ της έλξης τους προς το κέντρο του θετικού φορτίου και της άπωσης μεταξύ τους, τα κρατάει συγκεντρωμένα στην ίδια περιοχή. Αν το μοντέλο αυτό διαταραχθεί με απορρόφηση ενέργειας, τότε τα ηλεκτρόνια εκτελούν ταλαντώσεις γύρω από τις συνήθεις θέσεις τους. Η συχνότητα των ταλαντώσεων αυτών καθορίζει τη συχνότητα των εκπεμπόμενων ακτινοβολιών από το άτομο.

			1.3. Ατομικό Πρότυπο Rutherford - το Ασταθές Πλανητικό Πρότυπο

			Το ατομικό πρότυπο του Rutherford που αναπτύχθηκε το 1911, αποτελεί μικρογραφία του πλανητικού μας συστήματος. Τη θέση του ηλίου καταλαμβάνει ο πυρήνας στον οποίο είναι συγκεντρωμένη όλη σχεδόν η μάζα και το θετικό φορτίο του ατόμου. Τη θέση των πλανητών κατέχουν τα ηλεκτρόνια τα οποία κινούνται σε κυκλικές τροχιές οποιασδήποτε ακτίνας και τα οποία φέρουν τόσο αρνητικό φορτίο, όσο απαιτείται για την ηλεκτρική ουδετερότητα του ατόμου.

			Η θεωρία του Rutherford, βασίστηκε στο πείραμα των Geiger και Marsden που σχεδίασε ο Rutherford για τη μελέτη της σκέδασης σωματιδίων α σε φύλλα Au, με σκοπό τη διερεύνηση του εσωτερικού των ατόμων. Τα σωματίδια άλφα εκτρέπονταν ελάχιστα, πάρα πολύ λίγα, όμως, ίσως ένα στα χίλια, εκτρέπονταν σε μεγάλες γωνίες, και ακόμη λιγότερα, περίπου ένα στις είκοσι χιλιάδες, επέστρεφαν πίσω. Οι υπολογισμοί που έκανε ο Rutherford, τον οδήγησαν στη σκέψη ότι το θετικό φορτίο του ατόμου και πρακτικά όλη η μάζα του είναι συγκεντρωμένα σε ένα πολύ μικρό κεντρικό χώρο, τον πυρήνα, διαστά-σεων περίπου ενός δεκάκις χιλιοστού της διαμέτρου του ατόμου. Με βάση τα πειραματικά δεδομένα ο Rutherford υπολόγισε ότι ο πυρήνας έχει διάμετρο της τάξης των 10-14 m, πυκνότητα περίπου ≈ 106 tn·cm-3, καταλαμβάνει ένα ποσοστό περίπου 10-12 του ολικού όγκου του ατόμου και περίπου το 99.95 % της ολικής μάζας του.
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			Εικόνα 1.2 Η πειραματική διάταξη των Geiger-Marsden

			Το πλανητικό μοντέλο του Rutherford αποτυγχάνει στα εξής σημεία:

			
					Σύμφωνα με την Ηλεκτρομαγνητική Θεωρία του Maxwell, τα ηλεκτρόνια κινούμενα γύρω από τον πυρήνα δαπανούν έργο έναντι των ελκτικών δυνάμεων του πυρήνα, καθώς εκπέμπουν συνεχώς ακτινοβολία μεταβαλλόμενης συχνότητας. Κάτω από αυτές τις συνθήκες τα ηλεκτρόνια θα’ πρεπε να διαγράφουν σπειροειδείς τροχιές και να προσπίπτουν στον πυρήνα.

					Τα ατομικά φάσματα εκπομπής των στοιχείων έχει αποδειχτεί πειραματικά ότι είναι γραμμικά και όχι συνεχή, όπως προβλέπει η θεωρία του Rutherford.

			

			1.4. Ατομικό Πρότυπο Bohr - το Σταθερό Πλανητικό Μοντέλο

			Το ατομικό πρότυπο του Bohr υιοθέτησε τις αρχές της Κβαντικής Θεωρίας, χωρίς όμως να απαρνιέται τις αρχές της Κλασικής Φυσικής. Ερμήνευσε πολύ ικανοποιητικά τη δομή του ατόμου του υδρογόνου, στηριζόμενος στα πειραματικά δεδομένα της ατομικής φασματοσκοπικής ανάλυσης και σε δύο συνθήκες: τη μηχανική και την οπτική.

			1η συνθήκη (μηχανική συνθήκη): «Τα ηλεκτρόνια περιστρέφονται γύρω από τον πυρήνα σε ορι-σμένες κυκλικές τροχιές. Κάθε επιτρεπόμενη τροχιά έχει καθορισμένη ενέργεια, είναι δηλαδή κβαντισμένη».

			Δυνατές κυκλικές τροχιές γύρω από τον πυρήνα είναι μόνο όσες ικανοποιούν τη συνθήκη:
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			Όπου,

			m: η μάζα του ηλεκτρονίου,

			u: η ταχύτητα τα του ηλεκτρονίου,

			r: η ακτίνα της τροχιάς που διαγράφει το ηλεκτρόνιο και

			h: η σταθερά του Planck.

			Η συνολική ενέργεια του ηλεκτρονίου στο άτομο υδρογόνου, όταν αυτό κινείται σε μια από τις επιτρεπόμενες τροχιές, υπολογίστηκε ότι είναι:
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			Όπου,

			n = 1, 2, 3,... ο κύριος κβαντικός αριθμός, ο οποίος καθορίζει την ενεργειακή στάθμη του ηλεκτρονίου και 1eV = 1.602×10-19J.

			2η συνθήκη (οπτική συνθήκη):«Το ηλεκτρόνιο εκπέμπει ή απορροφά ενέργεια υπό μορφή ακτι-νοβολίας μόνο όταν μεταπηδά από μια τροχιά σε μια άλλη, όταν δηλαδή αλλάζει ενεργειακή στάθμη».

			Ειδικότερα, όταν ένα ηλεκτρόνιο μεταπίπτει από υψηλότερη σε χαμηλότερη ενεργειακή στάθμη, τότε εκπέμπει ακτινοβολία, ενώ όταν μεταπίπτει από χαμηλότερη σε υψηλότερη ενεργειακή στάθμη, τότε απορροφά ενέργεια.

			Σύμφωνα με την κβαντική θεωρία του Planck (1900),η ακτινοβολία εκπέμπεται όχι με συνεχή τρόπο, αλλά σε μικρά πακέτα (κβάντα). Κάθε κβάντο μεταφέρει ενέργεια, Ε, ανάλογη προς τη συχνότητα της εκπεμπόμενης ακτινοβολίας ν:
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			όπου, h: η σταθερά Planck, που είναι ίση με 6.63×10-34J·s.

			Υιοθετώντας τις ιδέες του Planck, o Bohr οδηγήθηκε στην παρακάτω εξίσωση:
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			η οποία συσχετίζει τη διαφορά ενέργειας ΔΕ, κατά τη μετάβαση ηλεκτρονίου από μια ενεργειακή στάθμη (Εi), σε μια άλλη(Εf), με τη συχνότητα της εκπεμπόμενης ή απορροφούμενης ακτινοβολίας, ν.

			Το πρότυπο του Bohr είχε μεγάλη επιτυχία στην ερμηνεία του γραμμικού φάσματος εκπομπής του ατόμου του υδρογόνου, καθώς οι συχνότητες που υπολογίζονται από την παραπάνω σχέση βρίσκονται σε πλήρη συμφωνία με τα πειραματικά δεδομένα.

			Κάθε σειρά φασματικών γραμμών του ατομικού φάσματος αντιστοιχεί σε μια σειρά μεταπτώσεων προς την ίδια ενεργειακή στάθμη.

			
					Οι μεταπτώσεις ηλεκτρονίων προς την πρώτη στιβάδα (nf =1) οδηγούν σε εκπομπή ακτινοβολίας στην υπεριώδη περιοχή (UV) - σειρά Lyman.

					Οι μεταπτώσεις προς την στιβάδα L (nf = 2) οδηγούν σε εκπομπή φωτονίων στην ορατή περιοχή (Vis) - σειρά Balmer.

					Οι μεταπτώσεις προς στιβάδες με κβαντικό αριθμό nf >2 οδηγούν σε εκπομπή φωτονίων στην υπέρυθρη περιοχή (IR). Με nf = 3 έχουμε τη σειρά Paschen, με nf = 4 τη σειρά Brackett και με nf = 5 τη σειρά Pfund.

			

			Η θεωρία του Bohr αδυνατεί να ερμηνεύσει το φάσμα εκπομπής των πολυηλεκτρονιακών ατόμων. Επίσης, δεν μπορεί να ερμηνεύσει το φαινόμενο Zeeman: το πολύπλοκο δηλαδή φάσμα εκπομπής, λόγω σχάσης των κύριων φασματικών γραμμών, που εμφανίζει ένα άτομο σε μαγνητικό πεδίο. Επίσης, παρατηρήθηκε με τη φασματοσκοπία υψηλής διακριτικής ικανότητας ότι κάθε γραμμή στα γραμμικά φάσματα εκπομπής, τόσο του υδρογόνου, όσο και των πολυηλεκτρονιακών στοιχείων, αποτελείται από άλλες λεπτότερες. Αυτή την λεπτή υφή του φάσματος αδυνατεί να ερμηνεύσει η θεωρία του Bohr.

			1.5. Ατομικό Πρότυπο Sommerfeld - το πλανητικό μοντέλο με τις ελλείψεις

			Σύμφωνα με τη θεωρία του Sommerfeld (1915) τα ηλεκτρόνια, εκτός από τις κυκλικές τροχιές, διαγράφουν και ελλειπτικές. Για το λόγο αυτό ο Sommerfeld εισήγαγε δύο κβαντικούς αριθμούς: το γνωστό από τη θεωρία του Bohr κύριο κβαντικό αριθμό n και το δευτερεύοντα ή αζιμουθιακό κβαντικό αριθμό k. Έτσι, ώστε ο λόγος των μέτρων των αξόνων της έλλειψης α:b να ισούται με n / k.

			Με την εισαγωγή του δευτερεύοντος κβαντικού αριθμού ερμηνεύτηκε σε κάποιο βαθμό η λεπτή υφή των ατομικών φασμάτων εκπομπής, ενώ η ερμηνεία του φαινομένου Zeeman έγινε αργότερα με την εισαγωγή του μαγνητικού κβαντικού αριθμού ml και μαγνητικού κβαντικού αριθμού του spin ms. Ωστόσο, οι διορθωτικές επεμβάσεις που έκανε ο Sommerfeld δεν στάθηκαν ικανές να διασώσουν για πολύ το πλανητικό ατομικό μοντέλο του Bohr.
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			1Β Η ΣΩΜΑΤΙΔΙΑΚΗ ΑΝΤΙΛΗΨΗ ΓΙΑ ΤΗΝ ΑΤΟΜΙΚΗ ΔΟΜΗΣΗ – ΑΣΚΗΣΕΙΣ

			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			1.1 Το πρωτόνιο έχει: 

			Α. το στοιχειώδες θετικό φορτίο και τη μονάδα ατομικής μάζας,

			Β. το στοιχειώδες θετικό φορτίο και 1836 μονάδες ατομικής μάζας,

			Γ. φορτίο και μάζα όσο αυτά του ηλεκτρονίου,

			Δ. φορτίο όσο ο ατομικός αριθμός και μάζα όσο ο μαζικός αριθμός.

			1.2 Το φορτίο του πρωτονίου είναι: 

			Α. 1,602×10-20 C,

			Β. 1,602×10-19 C,

			Γ. +1 C,

			Δ. από +1 έως +3.

			1.3 Ο αριθμός των ηλεκτρονίων στο άτομο ενός στοιχείου ισούται με: 

			Α. τη σχετική ατομική μάζα του,

			Β. το ισοδύναμο βάρος του, 

			Γ. τον ατομικό αριθμό του,

			Δ. την ηλεκτρονιακή συγγένεια του.

			1.4 Το πείραμα Geiger και Marsden κατέδειξε για πρώτη φορά ότι το άτομο έχει:

			Α. πρωτόνια,

			Β. ηλεκτρόνια,

			Γ. νετρόνια, 

			Δ. πυρήνα.

			1.5 Το πρωτόνιο είναι:

			Α. η ιοντισμένη μορφή των μορίων υδρογόνου, 

			Β. η σωματιδιακή φύση των ακτίνων Χ,

			Γ. στοιχειώδες σωματίδιο,

			Δ. α-σωματίδιο.

			1.6 Οι καθοδικές ακτίνες είναι δέσμη:

			Α. πρωτονίων,

			Β. ηλεκτρονίων,

			Γ. νετρονίων,

			Δ. α-σωματιδίων.

			1.7 Οι καθοδικές ακτίνες:

			Α. μόνο από το ηλεκτρικό πεδίο,

			Β. εκτρέπονται μόνο από το μαγνητικό πεδίο,

			Γ. εκτρέπονται τόσο από το ηλεκτρικό όσο και από το μαγνητικό πεδίο,

			Δ. δεν εκτρέπονται έχουν πάντα ευθύγραμμη πορεία.

			1.8 Το ποζιτρόνιο έχει μάζα ίση με αυτή του: 

			Α. ηλεκτρονίου,

			Β. α σωματιδίου,

			Γ. πρωτονίου,

			Δ. δευτερίου.

			1.9 Η ηλεκτρονιακή δόμηση δεν συσχετίζεται με:

			Α. τις ακτίνες Χ, 

			Β. τις ακτίνες γ,

			Γ. τα φωτοηλεκτρόνια,

			Δ. τις φασματικές γραμμές. 

			1.10 Η πυκνότητα του πυρήνα είναι της τάξεως των: 

			Α. tn m-3

			Β. tn cm-3

			Γ. ktn mm-3

			Δ. tn mm-3

			1.11 Το ατομικό πρότυπο του Rutherford χαρακτηρίζεται ως ασταθές επειδή:

			Α. εφαρμόζεται μόνο για τα υδρογονοειδή,

			Β. τα ηλεκτρόνια διαγράφουν σπειροειδείς τροχιές και προσπίπτουν στον πυρήνα,

			Γ. δεν ερμηνεύει το γραμμικό φάσμα του υδρογόνου,

			Δ. γενικώς τα πλανητικά μοντέλα είναι ασταθή.

			1.12 Ποια από τις παρακάτω προτάσεις περιγράφει καλύτερα το πείραμα των Geiger και Marsden, πάνω στο οποίο βασίστηκε το ατομικό πρότυπο του Rutherford;

			Α. Όλα τα σωματίδια α διέρχονται από το φύλλο του μετάλλου, ανεξάρτητα από τη φύση του μετάλλου.

			Β. Μερικά από τα σωματίδια α ανακλώνται μερικώς, ενώ τα υπόλοιπα διέρχονται ανεπηρέαστα από το φύλλο του μετάλλου.

			Γ. Μερικά από τα σωματίδια α επιστρέφουν πίσω, ενώ τα περισσότερα διέρχονται ανεπηρέαστα από το φύλλο του μετάλλου.

			Δ. Μερικά από τα σωματίδια διέρχονται από το φύλλο του μετάλλου ανεπηρέαστα, ενώ τα υπόλοιπα α-νακλώνται υπό διάφορες γωνίες, μερικές από τις οποίες είναι μεγαλύτερες από 90°.

			1.13 Ποιο από τα παρακάτω διαγράμματα δείχνει τη μορφή που έχει το φάσμα εκπομπής του ατό-μου του υδρογόνου στην ορατή περιοχή;
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			1.14 Μεγαλύτερο μήκος κύματος έχει: 

			Α. η υπεριώδης ακτινοβολία,

			Β. υπέρυθρη ακτινοβολία, 

			Γ. η ακτινοβολία X, 

			Δ. η ακτινοβολία γ.

			1.15 Κατά τη διέγερση ενός ατόμου υδρογόνου, ηλεκτρόνιο μεταπηδά από την ενεργειακή στάθμη με n = 1 στην ενεργειακή στάθμη με n = 4. Ποια από τα παρακάτω δεδομένα είναι εσφαλμένο;

			Α. Η ενεργειακή στάθμη με n = 4 αποτελεί την πρώτη διεγερμένη κατάσταση του ατόμου του υδρογόνου.

			Β. Χρειάζεται λιγότερη ενέργεια για να ιοντιστεί ένα διεγερμένο άτομο υδρογόνου από ότι όταν το άτομο είναι στη θεμελιώδη του κατάσταση.

			Γ. Το ηλεκτρόνιο όταν βρίσκεται σε κατάσταση διέγερσης είναι κατά μέσο όρο πιο μακριά από τον πυρήνα. 

			Δ. Η συχνότητα της εκπεμπόμενης ακτινοβολίας κατά την μετάπτωση ηλεκτρονίου από n = 4 σε n = 3 είναι μικρότερη αυτής που προκύπτει κατά την μετάπτωση ηλεκτρονίου από n = 3 σε n = 2.

			1.16 Το φαινόμενο Zeeman:

			Α. αφορά τη σχάση των φασματικών γραμμών εκπομπής ενός ατόμου υπό την επίδραση ηλεκτρικού πεδίου,

			Β. αφορά τη σχάση των φασματικών γραμμών εκπομπής ενός ατόμου υπό την επίδραση μαγνητικού πεδίου,

			Γ. επαλήθευσε την ατομική θεωρία του Bohr,

			Δ. αφορά την εκπομπή ηλεκτρονίων από μεταλλική επιφάνεια όταν σε αυτή προσπέσει ακτινοβολία. 

			1.17 Το ατομικό μοντέλο του Bohr ερμηνεύει:

			Α. μόνο το ατομικό φάσμα του υδρογόνου, 

			Β. το ατομικό φάσμα του υδρογόνου και των υδρογονοειδών ιόντων,

			Γ. το μοριακό φάσμα του υδρογόνου,

			Δ. το ηλιακό φάσμα.

			1.18 Βαρύτερο σωματίδιο είναι:

			Α. το πρωτόνιο,

			Β. το νετρόνιο,

			Γ. το ηλεκτρόνιο,

			Δ. το μεσόνιο.

			1.19 Μετάβαση του ηλεκτρονίου σε διεγερμένο άτομο υδρογόνου από την ενεργειακή στάθμη n = 3 σε n = 1 προκαλεί:

			Α. φάσμα ακτίνων X

			Β. φάσμα δεσμού

			Γ. φάσμα εκπομπής 

			Δ. φάσμα υπερύθρου

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση

			1.20 Οι καθοδικές ακτίνες αποτελούν τη βάση της λειτουργίας των παλμογράφων.

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			1.21 Να υπολογιστεί η ενέργεια ιοντισμού του ατόμου του υδρογόνου με βάση τη θεωρία του Bohr. 

			1.22 Να σχεδιάσετε το διάγραμμα των ενεργειακών σταθμών του ηλεκτρονίου στο άτομο του υδρογόνου με βάση τη θεωρία του Rutherford και τη θεωρία του Bohr.

			1.23 Αν ο πυρήνας ενός ατόμου μεγεθυνθεί, έτσι ώστε να έχει διάμετρο 3 cm, ποια θα είναι τότε η διάμετρος του ατόμου;

			1.24 Αν ο Rutherford και οι συνεργάτες του Geiger και Marsden χρησιμοποιούσαν ηλεκτρόνια αντί για σωματίδια α στα πειράματα τους, τι θα μπορούσαν να είχαν ανακαλύψει;
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			1Γ Η ΣΩΜΑΤΙΔΙΑΚΗ ΑΝΤΙΛΗΨΗ ΓΙΑ ΤΗΝ ΑΤΟΜΙΚΗ ΔΟΜΗΣΗ - ΛΥΣΕΙΣ ΑΣΚΗΣΕΩΝ

			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			1.1

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Βλέπε συνοπτική θεωρία (πίνακας 1.1).

			1.2

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Βλέπε συνοπτική θεωρία (πίνακας 1.1).

			1.3

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Ο ατομικός αριθμός (Ζ) ορίζεται ως αριθμός των πρωτονίων στον πυρήνα του ατόμου ο οποίος ισούται με τον αριθμό ηλεκτρονίων, λόγω της ουδετερότητας του ατόμου.

			1.4

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Βλέπε συνοπτική θεωρία (ενότητα 1.3).

			1.5

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Βλέπε συνοπτική θεωρία (πίνακας 1.1).

			1.6

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Οι καθοδικές ακτίνες είναι μια δέσμη ταχέως κινούμενων ηλεκτρονίων, που παράγεται σε σωλήνες υψηλού κενού στον οποίο προκαλούνται ηλεκτρικές εκκενώσεις, μεταξύ δύο μεταλλικών ηλεκτροδίων, με την εφαρμογή υψηλού δυναμικού.

			1.7

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Ο J.J. Thomsonέκανε μια σειρά πειραμάτων (1897) με τα οποία απέδειξε ότι: α) η δέσμη των ηλεκτρονίων (καθοδικές ακτίνες) οδεύει ευθύγραμμα (παρατηρώντας τη σκίαση ενός αντικειμένου πίσω από τη δέσμη ηλεκτρονίων), β) οι καθοδικές ακτίνες εκτρέπονται από ηλεκτρικό πεδίο, το οποίο αποδεικνύει ότι τα ηλεκτρόνια είναι φορτισμένα, γ) οι καθοδικές ακτίνες εκτρέπονται από μαγνητικό πε-δίο, δ) την σωματιδιακή φύση των ηλεκτρονίων (αφού η δέσμη των ηλεκτρονίων κινούσε ένα τροχό).

			1.8

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Το ποζιτρόνιο είναι το αντισωμάτιο του ηλεκτρονίου. Έχει ηλεκτρικό φορτίο +1 και την ίδια μάζα με το ηλεκτρόνιο.

			1.9

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Οι ακτίνες γ προκύπτουν από πυρηνικές αντιδράσεις, όπως η διάσπαση ραδιενεργών πυρήνων.

			1.10

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Η πυκνότητα του πυρήνα είναι περίπου ≈106 tn cm-3, άρα είναι της τάξεως των ktn mm-3

			1.11

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Σύμφωνα με την ηλεκτρομαγνητική θεωρία του Maxwell, τα ηλεκτρόνια κινούμενα γύρω από τον πυρήνα δαπανούν έργο έναντι των ελκτικών δυνάμεων του πυρήνα, καθώς εκπέμπουν συνεχώς ακτινοβολία μεταβαλλόμενης συχνότητας. Κάτω από αυτές τις συνθήκες τα ηλεκτρόνια θα έπρεπε να διαγράφουν σπειροειδείς τροχιές και να προσπίπτουν στον πυρήνα. Ωστόσο, δεδομένο είναι ότι η ύλη βρίσκεται σε ευσταθή κατάσταση για μερικές χιλιάδες εκατομμύρια χρόνια.

			1.12

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Το πείραμα Geiger Marsden έδειξε ότι κατά μέσο όρο, τα σωματίδια α εκτρέπονταν ελάχιστα, πάρα πολύ λίγα, όμως, περίπου ένα στα χίλια, εκτρέπονταν σε μεγάλες γωνίες, και ακόμη λιγότερα, περίπου ένα στις είκοσι χιλιάδες, επέστρεφαν πίσω.

			1.13

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Με βάση το διάγραμμα ενεργειακών σταθμών του Bohr, που παρατίθεται παρακάτω, παρατηρούμε ότι οι υψηλές ενεργειακές στάθμες των ηλεκτρονίων συγκλίνουν. Αποτέλεσμα είναι να συγκλίνουν και οι υψηλές τιμές των ΔΕ, δηλαδή τα μεγάλα ενεργειακά άλματα. Αναλογικά, συγκλίνουν και οι φασματικές γραμμές των υψηλής συχνότητας ακτινοβολιών.

			[image: ]

			1.14

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Βλέπε συνοπτική θεωρία (εικόνα 2.1 ενότητα 2.2).

			1.15

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Η πρώτη διεγερμένη κατάσταση είναι με n = 2.

			1.16

			Σωστή απάντηση: B

			Αιτιολόγηση: Βλέπε συνοπτική θεωρία (ενότητα 1.4).

			1.17

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Η θεωρία του Bohr, ερμηνεύει με μεγάλη επιτυχία τα φάσματα εκπομπής και απορρόφησης του υδρογόνου και των υδρογονοειδών ιόντων (ιόντων που έχουν ένα μόνο ηλεκτρόνιο, όπως το He+, Li2+, Be3+ κλπ.).

			1.18

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση:  Η μάζα ενός πρωτονίου είναι ελάχιστα μικρότερη από την μάζα ενός νετρονίου και περίπου 1836 φορές μεγαλύτερη από τη μάζα του ηλεκτρονίου. Τα μεσόνια είναι σωματίδια με μάζα μεταξύ αυτής των πρωτονίων και ηλεκτρονίων (εξού και το όνομα).

			1.19

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Οι μεταπτώσεις ηλεκτρονίων προς την πρώτη στιβάδα (nf = 1) οδηγούν σε εκπομπή ακτινοβολίας στην υπεριώδη περιοχή (UV)-σειρά Lyman.

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση 

			1.20

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Ο καθοδικός σωλήνας αποτελεί τη βάση της λειτουργίας των παλμογράφων, καθώς και των παλαιού τύπου οθονών τηλεόρασης ή υπολογιστή. Για παράδειγμα, η οθόνη τηλεόρασης τύπου CRT (Cathode Ray Tube) είναι ένας καθοδικός σωλήνας στον οποίο μια δέσμη ηλεκτρονίων με τη βοήθεια ηλεκτρικού πεδίου κατευθύνεται σε μια φθορίζουσα επιφάνεια.

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			1.21

			Απάντηση: Η ενέργεια ιοντισμού του ατόμου του υδρογόνου δίνεται από τη σχέση: Εi 1 = Ε∞ – Ε1

			Αντικαθιστούμε τα Ε∞ και Ε1, με βάση τη σχέση που δίνεται στην ενότητα 1.4 της συνοπτικής θεωρίας:
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			οπότε έχουμε:

			Εi 1 = (-2.18×10-18J/∞2) - (-2.18×10-18J/12) = (0 J + 2.18×10-18J ).

			Η ενέργεια που υπολογίστηκε αφορά την ενέργεια ενός ατόμου. Για την ενέργεια 1 mol έχουμε:

			Εi 1 = (2.18×10-18·6.022×1023)J mol-1 ή Εi 1 = 1310 kJ mol-1.

			1.22

			Απάντηση: Το διάγραμμα ενεργειακών σταθμών του Rutherford είναι συνεχές, ενώ του Bohr είναι γραμμικό.
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			1.23

			Απάντηση: Με βάση τα πειραματικά δεδομένα ο Rutherford υπολόγισε ότι ο πυρήνας έχει διάμετρο της τάξης των 10-14 m και το άτομο έχει διάμετρο της τάξεως 10-10 m. Κατά συνέπεια η διάμετρος του ατόμου θα είναι της τάξεως: 104 × 3 cm = 30.000 cm = 300 m.

			1.24

			Απάντηση: Θα μπορούσαν να ανακαλύψουν τον κυματικό χαρακτήρα των ηλεκτρονίων, παρατηρώντας το διάγραμμα περίθλασης των ηλεκτρονίων στο φύλλο χρυσού, και τελικά να οδηγηθούν στην ανακάλυψη του ηλεκτρονικού μικροσκοπίου. Επίσης, θα μπορούσαν να ανακαλύψουν τις ακτίνες Χ. Η παραγωγή των ακτίνων Χ γίνεται με πρόσκρουση δέσμης ηλεκτρονίων σε μεταλλική επιφάνεια, με αντιστροφή κατά κάποιου τρόπου του φωτοηλεκτρικού φαινομένου.
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			2Α Η ΚΥΜΑΤΟΣΩΜΑΤΙΔΙΑΚΗ ΑΝΤΙΛΗΨΗ ΓΙΑ ΤΗΝ ΑΤΟΜΙΚΗ ΔΟΜΗΣΗ - ΣΥΝΟΠΤΙΚΗ ΘΕΩΡΙΑ

			Σύνοψη

			Στο Α΄ μέρος του κεφαλαίου διατυπώνεται συνοπτικά η κβαντική θεώρηση της ατομικής δόμησης, με πυλώνες την κβαντική θεωρία του Planck, την κυματική θεωρία του de Broglie, την αρχή της αβεβαιότητας του Heisenberg και την κυματική εξίσωση του Schrödinger. Ιδιαίτερη μνεία δίνεται στους τέσσερις κβαντικούς αριθμούς (πως προκύπτουν και ποια η σημασία τους). Στο Β΄ μέρος του κεφαλαίου δίνονται ερωτήσεις α-νοικτού και κλειστού τύπου και στο Γ΄ μέρος δίνονται οι απαντήσεις, με αναλυτικές εξηγήσεις για την εμπέδωση της θεωρίας.

			Προαπαιτούμενη γνώση

			Προαπαιτούμενη γνώση, είναι αυτή του 1ου κεφαλαίου του βιβλίου Χημείας Λυκείου θετικής κατεύθυνσης.

			2.1. Εισαγωγή

			Η Κλασική Φυσική, προσεγγίζει με εξαιρετικό τρόπο, τη συμπεριφορά των σωμάτων σε μακροσκοπική κλίμακα. Ωστόσο, στον μικροσκοπικό κόσμο αδυνατεί να ερμηνεύσει την ατομική και μοριακή δόμηση. Ο χώρος αυτός ανήκει στην Κβαντομηχανική. Βέβαια, δε θα πρέπει να θεωρηθεί, ότι η Κβαντομηχανική αδιαφορεί για τον μακρόκοσμο, αφού αν ξέρουμε τους βασικούς νόμους που διέπουν τα στοιχειώδη σωματίδια, μπορούμε κατάλληλα να προβλέψουμε τη συμπεριφορά των μακροσκοπικών συστημάτων. Η κβαντική αντίληψη, πολλές φορές, αναφέρεται ως η επανάσταση στον κόσμο των Φυσικών Επιστημών, χωρίς όμως να υπονοείται με κανένα τρόπο ότι έχει ανατραπεί το καθεστώς της Κλασικής Φυσικής. Ο αριθμός Avogadro, είναι ο πιο δημοφιλής κρίκος που συνδέει τους δύο κόσμους: τον μικρόκοσμο και τον μακρόκοσμο. Το τεράστιο μέγεθος του αριθμού Avogadro (6,02 1023 mol-1), μας δίνει να καταλάβουμε πόσο μικρά είναι τα άτομα και πόσο δύσκολα γίνεται αντιληπτή η κοκκώδης δομή της ύλης.

			Η Κβαντική Θεωρία, διατυπώθηκε από τον Max Planck το 1900, προκειμένου να ερμηνευθούν μια σειρά πειραματικών δεδομένων που ήταν αδύνατο να ερμηνευθούν με τις αρχές της Κλασικής Φυσικής. Σύμφωνα με τη Κβαντική Θεωρία, η ακτινοβολία εκπέμπεται ή απορροφάται σε μικρά πακέτα, τα κβάντα, και όχι συνεχώς, όπως υποστήριζε η Κλασική Φυσική. Η ενέργεια Ε ενός κβάντο, είναι ανάλογη προς τη συχνότητα της ακτινοβολίας ν, δηλαδή:
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			όπου, h η σταθερά Planck, που είναι ίση με 6,63×10-34 J s.

			2.1.1. Η ακτινοβολία του μέλανος σώματος

			Όλα τα σώματα (στερεά ή υγρά) σε οποιαδήποτε θερμοκρασία, εκπέμπουν θερμική ακτινοβολία. Το μέλαν σώμα αποτελεί ιδανικό σώμα για τη μελέτη της θερμικής ακτινοβολίας, καθώς θεωρητικά απορροφά και εκπέμπει όλες τις συχνότητες της ακτινοβολίας. Με μεγάλη προσέγγιση, μέλαν σώμα μπορεί να θεωρηθεί μια κοιλότητα με μονωτικά τοιχώματα κι ένα μικρό στόμιο. Όταν η κοιλότητα αυτή θερμανθεί, εκπέμπει από το στόμιο της ακτινοβολία σε όλα τα μήκη κύματος.

			Η προσπάθεια των Rayleigh (1900) και Jeans (1905) να ερμηνεύσουν την ακτινοβολία του μελα-νός σώματος με την Κλασική Φυσική, δε συμφωνούσε με τα πειραματικά δεδομένα. Ο νόμος των Rayleigh - Jeans οδηγούσε στην υπεριώδη καταστροφή, καθώς τεράστιο ποσό ενέργειας θα έπρεπε να εκπέμπεται σε χαμηλά μήκη κύματος, το οποίο βέβαια δεν επαληθεύεται πειραματικά. Αντίθετα, η θεωρία του Planck ερμηνεύει εντυπωσιακά τα πειραματικά δεδομένα, θεωρώντας ότι η ενέργεια που εκπέμπεται από το θερμαινόμενο μέλαν σώμα δεν είναι συνεχής, αλλά ακολουθεί το νόμο κατανομής.

			2.1.2. Το φωτοηλεκτρικό φαινόμενο

			Φωτοηλεκτρικό είναι το φαινόμενο εκπομπής ηλεκτρονίων από την επιφάνεια ενός μετάλλου, όταν αυτή εκτίθεται στο φως.

			Για την ερμηνεία του φωτοηλεκτρικού φαινομένου, ο Einstein θεώρησε ότι όταν ένα φωτόνιο (κβάντο φωτός) προσπέσει στην επιφάνεια ενός μετάλλου, μεταφέρει όλη την ενέργεια του σε ένα μόνο ηλεκτρόνιο. Αν η ενέργεια αυτή είναι ικανή να υπερνικήσει τις δυνάμεις έλξης του ηλεκτρονίου στο μεταλλικό πλέγμα, τότε το ηλεκτρόνιο αποσπάται. Έτσι, εξηγείται γιατί η κινητική ενέργεια των εκπεμπόμενων ηλεκτρονίων (φωτοηλεκτρονίων) εξαρτάται από τη συχνότητα του φωτός, δηλαδή από την ενέργεια των φωτονίων που προσπίπτουν στη μεταλλική επιφάνεια, ενώ είναι ανεξάρτητη από την ένταση του φωτός.

			2.2. Ηλεκτρομαγνητικά κύματα

			Ηλεκτρομαγνητικό κύμα είναι η ταυτόχρονη διάδοση ενός ηλεκτρικού και μαγνητικού πεδίου. Τα ηλεκτρομαγνητικά κύματα διαδίδονται με την ταχύτητα του φωτός (c), ανεξάρτητα από το μήκος κύματος. Τα διανύσματα του ηλεκτρικού και μαγνητικού πεδίου είναι κάθετα μεταξύ τους και κάθετα στη διεύθυνση διάδοσης του κύματος.

			Τα ηλεκτρομαγνητικά κύματα καλύπτουν ένα ευρύτατο φάσμα μηκών κύματος και συχνοτήτων (βλέπε Εικόνα 2.1). Η απομόνωση μιας επιθυμητής στενής περιοχής μηκών κύματος (μονοχρωματική ακτινοβολία) επιτυγχάνεται με φίλτρα ή ακριβέστερα με μονοχρωμάτορες πρίσματος ή φράγματος. Παρακάτω δίνονται χαρακτηριστικές περιοχές του φάσματος, χωρίς ωστόσο να υπάρχει σαφής διαχωρισμός του κάθε τμήματος του φάσματος από τα υπόλοιπα.

			
					Ραδιοκύματα: έχουν πολύ μεγάλο μήκος κύματος (από 105 m έως μερικά εκατοστά), δημιουργούνται από ηλεκτρονικά κυκλώματα.

					Μικροκύματα: έχουν μήκος κύματος περίπου από 30 cm έως μερικά χιλιοστά, δημιουργούνται από ηλεκτρονικά κυκλώματα.

					Υπέρυθρα κύματα: έχουν μήκος κύματος περίπου από 1 mm έως 7×10-7 m και εκπέμπονται από θερμά σώματα.

					Ορατό φως: έχει μήκος κύματος περίπου από 400 nm έως 750 nm.

					Υπεριώδης ακτινοβολία: έχει μήκος κύματος περίπου από 3.8×10-7 m έως 6×10-8 m. Ο Ήλιος αποτελεί ισχυρή πηγή υπεριώδους ακτινοβολίας, μέρος της οποίας απορροφάται από το όζον της στρατόσφαιρας.

					Ακτίνες Χ (ή ακτίνες Röntgen): είναι μήκους κύματος, περίπου από 10-8 m έως 10-13 m. Η παραγωγή των ακτίνων Χ γίνεται με πρόσκρουση δέσμης ηλεκτρονίων σε μεταλλική επιφάνεια, με αντιστροφή κατά κάποιο τρόπο του φωτοηλεκτρικού φαινομένου.

					Ακτίνες γ: έχουν μήκος κύματος περίπου από 10-10 m έως 10-14 m και προκύπτουν από ραδιενεργή διάσπαση.
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			Εικόνα 2.1 Το ηλεκτρομαγνητικό φάσμα και η ταξινόμηση του σε διάφορες περιοχές.

			2.2.1. Περίθλαση

			Η περίθλαση είναι ένα είδος συμβολής κυμάτων που εκδηλώνεται όταν η ηλεκτρομαγνητική ακτινοβολία προσπέσει σε ένα εμπόδιο με ένα άνοιγμα ή μια ακμή. Κάθε σημείο του μετώπου κύματος που προσπίπτει στο άνοιγμα μπορεί να θεωρηθεί ως σημειακή πηγή φωτός η οποία εκπέμπει σφαιρικά κύματα. Το συνιστάμενο κύμα στην περιοχή πέρα από το άνοιγμα είναι απλώς η υπέρθεση όλων αυτών των κυμάτων. Αυτή η κάμψη φωτός πίσω από ένα εμπόδιο, όπως είναι το άκρο μιας σχισμής ή τα δομικά σωματίδια ενός κρυστάλλου, ονομάζεται περίθλαση. Η περίθλαση με ακτίνες Χ είναι μια τεχνική ανάλυσης με πολλές εφαρμογές στη μελέτη κρυσταλλικών στερεών, π.χ. μετάλλων ή ιοντικών ενώσεων.

			2.3. Υλοκυματικός δυϊσμός της ύλης

			Η έννοια του δυϊσμού, δηλαδή της διττής φύσης κύματος - σωματιδίου, είχε γίνει από ενωρίς αποδεκτή για το φως και γενικότερα για την ηλεκτρομαγνητική ακτινοβολία. Το φως είναι κύμα (σύμφωνα με την κλασική αντίληψη), ωστόσο, είναι και «βροχή» φωτονίων (σύμφωνα με την κβαντική αντίληψη). Προφανώς το φωτόνιο έχει μάζα, είναι σωματίδιο, αφού έχοντας ενέργεια διαθέτει και μάζα, σύμφωνα με τη θεωρία της σχετικότητας: Ε = mc2.

			O de Broglie, επέκτεινε την αντίληψη αυτή για οποιαδήποτε κινούμενο σωματίδιο. Έτσι, αναπτύχθηκε το 1924 η κυματική θεωρία της ύλης, σύμφωνα με την οποία:

			Κάθε κινούμενο σωματίδιο, π.χ. ηλεκτρόνιο, παρουσιάζει διττή φύση, σωματιδίου και κύματος.

			Το μήκος κύματος λ, ενός σωματιδίου μάζας m, ταχύτητας u και ορμής p δίνεται από την εξίσωση de Broglie:
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			Η ερμηνεία που έδωσε η σχολή Bohr (Ινστιτούτο Θεωρητικής Φυσικής στην Κοπεγχάγη) στο θέμα του δυϊσμού κύματος - σωματιδίου στηρίχθηκε στην αρχή της συμπληρωματικότητας:

			Η κυματική και σωματιδιακή φύση αλληλοσυμπληρώνονται. Κάθε πείραμα που μας δίνει τη δυνατότητα να ανιχνεύσουμε το σωματιδιακό χαρακτήρα κατ’ ανάγκη αποκλείει την ταυτόχρονη πειραματική ανίχνευση των κυματικών χαρακτηριστικών.

			Το επαναστατικό αξίωμα του de Broglie επαληθεύτηκε πειραματικά το 1927 από τους Αμερικανούς φυσικούς C.J. Davisson και L.H. Germer, οι οποίοι επιβεβαίωσαν τον κυματικό χαρακτήρα των ηλεκτρονίων, μελετώντας το φαινόμενο της περίθλασης δέσμης ηλεκτρονίων από κρυσταλλικές ουσίες. 

			Το φαινόμενο της περίθλασης των ηλεκτρονίων οδήγησε τον Γερμανό μηχανικό Ε. Ruska στην ανακάλυψη του ηλεκτρονικού μικροσκοπίου το 1933. Να παρατηρήσουμε ότι η διακριτική ικανότητα ενός μικροσκοπίου καθορίζεται από το μήκος κύματος της ακτινοβολίας που δέχεται το εξεταζόμενο αντικείμενο. Έτσι, το μικρότερο μέγεθος που μπορεί να παρατηρηθεί ευκρινώς με οπτικό μικροσκόπιο είναι 500 nm (ή 5.103 Å), ενώ με το ηλεκτρονικό μικροσκόπιο μπορούν να παρατηρηθούν αντικείμενα μέχρι 10 Å, αφού η δέσμη ηλεκτρονίων έχει πολύ μικρότερο μήκος κύματος από ότι το φως. Κατ’ αυτό τον τρόπο, είναι δυνατό με τα εξελιγμένα ηλεκτρονικά μικροσκόπια σάρωσης να ληφθούν εικόνες μορίων ή ακόμη και μεμονωμένων ατόμων.

			2.4. Ηλεκτρονική μικροσκοπία

			Στην ηλεκτρονική μικροσκοπία, μια δέσμη ηλεκτρονίων μπορεί να χρησιμοποιηθεί με τον ίδιο ακριβώς τρόπο, όπως μια φωτεινή δέσμη για το σχηματισμό ειδώλου ενός αντικειμένου. Η διακριτική ικανότητα ενός μικροσκοπίου, εξαρτάται άμεσα από το μήκος κύματος της ακτινοβολίας. Γενικά μάλιστα, ισχύει η αρχή ότι, το εξεταζόμενο αντικείμενο διακρίνεται ευκρινώς μόνο εφόσον το μέγεθός του είναι της τάξεως μεγέθους του μήκους κύματος της ακτινοβολίας. Συνεπώς, όσο μικρότερο είναι το μήκος κύματος της ακτινοβολίας, τόσο μεγαλύτερη είναι η διακριτική ικανότητα του μικροσκοπίου.

			Το μήκος κύματος των ηλεκτρονίων, είναι χιλιάδες φορές μικρότερο του μήκους κύματος του ορατού φωτός. Για το λόγο αυτό, η μεγέθυνση του ηλεκτρονικού μικροσκοπίου, είναι χιλιάδες φορές μεγαλύτερη από αυτή του οπτικού μικροσκοπίου.

			Ένας άλλος τύπος ηλεκτρονικού μικροσκοπίου, είναι το ηλεκτρονικό μικροσκόπιο σάρωσης, που επιτρέπει τη μελέτη δειγμάτων σε τρεις διαστάσεις. Μια παραλλαγή του παραπάνω μικροσκοπίου είναι το ηλεκτρονικό μικροσκόπιο σάρωσης σήραγγας (STM) με το οποίο λαμβάνουμε είδωλα επιφανειών με διακριτική ικανότητα μεμονωμένων ατόμων (π.χ., 2 Å). Η αρχή λειτουργίας του ηλεκτρονικού μικροσκοπίου σάρωσης σήραγγας βασίζεται σε καθαρά κβαντομηχανικό φαινόμενο: το φαινόμενο της σήραγγας.

			2.5. Αρχή της Αβεβαιότητας ή Απροσδιοριστίας του Heisenberg

			Θεμελιώδη συμβολή στην ανάπτυξη της σύγχρονης αντίληψης για το άτομο έδωσε η αρχή της αβεβαιότητας (απροσδιοριστίας) του Heisenberg (1927):

			Είναι αδύνατο να προσδιορίσουμε με ακρίβεια συγχρόνως τη θέση και την ορμή ενός σωματιδίου, π.χ. ηλεκτρονίου.

			Η αρχής της αβεβαιότητας ή απροσδιοριστίας του Heisenberg μπορεί να διατυπωθεί μαθηματικά ως εξής:
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			Το γινόμενο της αβεβαιότητας (ή του σφάλματος) στον καθορισμό της θέσης ενός σωματιδίου, Δx, και της αβεβαιότητας (ή του σφάλματος) στον καθορισμό της ορμής, Δp, δεν μπορεί να γίνει μικρότερη από h/4π.

			Η αποδοχή της αρχής της αβεβαιότητας οδηγεί αυτομάτως στην κατάρριψη των πλανητικών ατομικών προτύπων. Η παραδοχή της κίνησης του ηλεκτρονίου σε καθορισμένη κυκλική τροχιά προϋποθέτει, με βάση τους νόμους της κυκλικής κίνησης, επακριβή γνώση της θέσης και της ταχύτητας.

			Τέλος, να επισημάνουμε ότι λόγω της απειροελάχιστης τιμής που έχει το h (6,63×10-34 J s-1), η παραπάνω σχέση δεν έχει κανένα νόημα στο μακρόκοσμο, όπου άλλες πηγές σφαλμάτων υπερκαλύπτουν τη θεμελιώδη αβεβαιότητα που εκφράζεται από την παραπάνω ανισότητα.

			Η αποδοχή του κυματικού χαρακτήρα των ηλεκτρονίων, με βάση την αρχή του δυϊσμού της ύλης του de Broglie και την αρχή της αβεβαιότητας του Heisenberg, οδήγησε στην ανάπτυξη της σημαντικότατης θεωρίας της κυματομηχανικής, που είναι περισσότερο γνωστή ως κβαντομηχανική.

			2.6. H εξίσωση του Schrödinger

			O Schrödinger, ανέπτυξε το 1926, μια εξίσωση που εκφράζει την κυματική συμπεριφορά των ηλεκτρονίων στα άτομα και τα μόρια. Αυτή, είναι η περίφημη κυματική εξίσωση ή εξίσωση Schrödinger η οποία αποτελεί το θεμέλιο λίθο της κυματομηχανικής και έχει τη μορφή:
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			όπου,

			Ψ: ονομάζεται κυματοσυνάρτηση και είναι μια μαθηματική έκφραση που περιγράφει την κατάσταση του ηλεκτρονίου σε συνάρτηση με τις κυματικές του ιδιότητες.

			Η: ο τελεστής Hamilton ο οποίος μας δίνει οδηγίες σχετικά με την εκτέλεση μιας σειράς μαθηματικών πράξεων επί της κυματοσυνάρτησης Ψ.

			Ε: η ολική ενέργεια των ηλεκτρονίων, η οποία αποτελεί την μετρήσιμη ιδιότητα του συστήματος.

			Η επίλυση της εξίσωσης Schrödinger γίνεται για ορισμένες μόνο (κβαντισμένες) τιμές ενέργειας Ε, που ονομάζονται ιδιοτιμές. Μια κυματοσυνάρτηση θεωρείται επιτρεπτή και ονομάζεται ιδιοσυνάρτηση, μόνο εφόσον οι μαθηματικές πράξεις του τελεστή Η επί της Ψ οδηγούν στο γινόμενο Ε·Ψ.

			Ένα από τα πρώτα συστήματα στα οποία εφαρμόστηκε η εξίσωση Schrödinger ήταν το άτομο του υδρογόνου. Χρειάστηκε λιγότερο από ένα χρόνο για να δειχθεί πως, με κάποιες προσεγγίσεις, η εξίσωση Schrödinger, παρέχει σωστά αποτελέσματα και για πιο βαρύτερα άτομα. Σήμερα, η εξίσωση αυτή μπορεί να εφαρμοστεί, με σχετικά μεγάλη ακρίβεια και με τη βοήθεια των υπολογιστικών μηχανών, σε πολύπλοκα μόρια.

			Η εξίσωση Schrödinger, παρά τη φαινομενική της απλότητα, είναι μια πολύπλοκη εξίσωση. Παρέχει απόλυτα ακριβείς λύσεις μόνο για το άτομο του υδρογόνου και τα υδρογονοειδή ιόντα (ιόντα με ένα ηλεκτρόνιο, π.χ. He+, Li2+ κ.ο.κ.), ενώ για τη μελέτη των άλλων ατόμων ή μορίων δίνονται προσεγγιστικές λύσεις. Η μορφή που λαμβάνει η εξίσωση Schrödinger, για το απλούστερο σύστημα που αποτελείται από έναν πυρήνα και ένα μόνο ηλεκτρόνιο (άτομο υδρογόνου και υδρογονοειδή) είναι:

			[image: ]

			όπου,

			V: η δυναμική ενέργεια του ηλεκτρονίου λόγω των ηλεκτροστατικών έλξεων μεταξύ ηλεκτρονίου και πυ-ρήνα η οποία ισούται με:

			[image: ]

			x, y, z: οι συντεταγμένες στο χώρο (καρτεσιανές συντεταγμένες).

			h: η σταθερά του Planck.

			m: η μάζα του ηλεκτρονίου 

			e: το φορτίο του ηλεκτρονίου.

			E: η ολική ενέργεια του ηλεκτρονίου.

			r: η απόσταση του ηλεκτρονίου από τον πυρήνα.

			Ζ: το φορτίο του πυρήνα (στο άτομο του υδρογόνου Ζ=1).

			ε0: η διηλεκτρική σταθερά του κενού.

			Να παρατηρήσουμε ότι η εξίσωση Schrödinger:

			
					είναι μια εμπειρική εξίσωση, ισχύς της οποίας επαληθεύεται από πειραματικά δεδομένα.

					είναι μια εξίσωση κύματος, στην οποία περιλαμβάνεται η μάζα, και με αυτό τον τρόπο υποστηρίζεται η διττή φύση των ηλεκτρονίων (κυματική και η σωματιδιακή).

					είναι ανεξάρτητη του χρόνου, - χροναανεξάρτητη εξίσωση Schrödinger -, αφού γίνεται αναφορά στα δέσμια ηλεκτρόνια (ηλεκτρόνια που ανήκουν σε ορισμένα άτομα) τα οποία βρίσκονται σε στάσιμη κατάσταση (ενεργειακή κατάσταση ανεξάρτητη του χρόνου).

					έχει γνωστά μεγέθη τη μάζα m του ηλεκτρονίου και τη δυναμική ενέργεια V, ενώ άγνωστα που μπορούν να βρεθούν με επίλυση της εξίσωσης, είναι η κυματική συνάρτηση Ψ και η ολική ενέργεια Ε. Επειδή, όμως, η δυναμική ενέργεια V είναι συνάρτηση της θέσης, πρέπει να λύσουμε την εξίσωση Schrödinger ξεχωριστά σε διάφορες περιοχές του χώρου.

			

			[image: ]

			Εικόνα 2.2 Σχηματική παρουσίαση κυματικής εξίσωσης σαν μια «μηχανή» η οποία τροφοδοτείται με τη συνάρτηση της δυναμικής ενέργειας του ηλεκτρονίου και παράγει τις κυματοσυναρτήσεις και τις ενεργειακές στάθμες του συστήματος.

			Η επίλυση της εξίσωσης Schrödinger, οδηγεί στη γνωστή σχέση που διατύπωσε ο Bohr για το άτομο του υδρογόνου:

			[image: ]

			με n = 1, 2 , 3, …και Z = 1.

			Κατ’ αυτόν τον τρόπο, δικαιώνεται η αντίληψη του Bohr σχετικά με την κβάντωση της ενέργειας του ηλεκτρονίου που είχε προβλέψει. Όμως, η κβαντομηχανική αντίληψη διαφοροποιείται πλήρως από το ατομικό πρότυπο του Bohr, αναφορικά με τη διευθέτηση των ηλεκτρονίων γύρω από τον πυρήνα. Έτσι, η αντίληψη περί κυκλικών τροχιών απορρίπτεται, καθώς η επίλυση της εξίσωσης Schrödinger για δεδομένη ενέργεια Εn, οδηγεί σε πλήθος κυματοσυναρτήσεων Ψn, που καθορίζουν τη θέση του ηλεκτρονίου ως προς τον πυρήνα.

			Η θέση του ηλεκτρονίου καθορίζεται σε ένα σύστημα καρτεσιανών συντεταγμένων με κέντρο τον πυρήνα, οπότε η κυματοσυνάρτηση είναι της μορφής Ψ = Ψ(x,y,z) ή σε ένα σύστημα πολικών (ή σφαιρικών) συντεταγμένων, οπότε η κυματοσυνάρτηση έχει τη μορφή Ψ = Ψ(r,θ,φ), όπου r είναι η απόσταση του ηλεκτρονίου από τον πυρήνα, θ η ζενιθιακή γωνία και φ η αζιμουθιακή γωνία.

			2.7. Ατομικά τροχιακά

			Η κυματική εξίσωση που ανέπτυξε ο Schrödinger για το άτομο του υδρογόνου, αναπαράγαγε τα ενεργειακά επίπεδα του Bohr, εξαλείφοντας όμως τόσο τις τροχιές, όσο και τα κβαντικά άλματα. Εντούτοις, η σύνδεση ανάμεσα στο κύμα και το σωματίδιο παρέμεινε ένα μυστήριο. Το σωματίδιο αντιπροσωπευόταν με ένα κυματοπακέτο περιορισμένο σε μια μικρή περιοχή στο χώρο. Ωστόσο, το κύμα δεν περιορίζεται, απλώνεται, όπως τα ίχνη που αφήνει μια βάρκα σε κίνηση. Έτσι, αν ήταν περιορισμένο αρχικά σε χώρο με το μέγεθος ατόμου, γρήγορα σε κλάσματα του δευτερολέπτου εξαπλώνεται στο μέγεθος μιας Μεγάλης Πυραμίδας! Ενώ η φαντασία του Schrödinger αποδεχόταν ίσως ένα ηλεκτρόνιο στο μέγεθος ενός ατόμου, ο ίδιος δεν μπορούσε να συμφιλιωθεί με την ιδέα ενός ατόμου τόσο μεγάλου όσο μια πυραμίδα. Το πρόβλημα έπρεπε σαφώς να επιλυθεί. Και η επίλυση προκάλεσε τη μεγαλύτερη διένεξη στη Φυσική από την εποχή του Γαλιλαίου.

			Πρώτος, ο Max Born, αντιλήφθηκε μια στατιστικού χαρακτήρα σύνδεση του κύματος με το σωματίδιο που αντιπροσώπευε, θεωρώντας ότι η πιθανότητα να βρεθεί ένα σωματίδιο σε κάποια ορισμένη θέση είναι ανάλογη προς το τετράγωνο του πλάτους του κύματος (Ψ2) του κύματος του Schrödinger στη θέση αυτή. Ο Heisenberg ενίσχυσε την αντίληψη αυτή με την αρχή της απροσδιοριστίας που διατύπωσε.

			Με βάση την ανάπτυξη που έγινε στην προηγούμενη ενότητα, η εξίσωση Schrödinger γράφεται:

			[image: ]

			όπου,

			n: ο κύριος κβαντικός αριθμός που παίρνει τιμές 1, 2, 3, …

			Δηλαδή, σε κάθε τιμή τις ενέργειας Εn αντιστοιχεί ένα σύνολο κυματοσυναρτήσεων Ψn. Όλες οι τιμές Ψ1, Ψ2, Ψ3,… που ικανοποιούν την εξίσωση Schrödinger ονομάζονται ιδιοσυναρτήσεις κι όλες της ενέργειας Ε1, Ε2, Ε3,…ιδιοτιμές.

			Οι κυματοσυναρτήσεις Ψn ονομάζονται ατομικά τροχιακά, προς τιμή του Bohr που εισήγαγε τον όρο τροχιά, χωρίς όμως αυτό να σημαίνει ότι έχει καμία σχέση ο όρος τροχιά με τον όρο τροχιακό.

			Το τροχιακό Ψ, δεν έχει φυσική σημασία και μπορεί να λάβει θετικές, αρνητικές, μηδέν, φανταστικές ή μιγαδικές τιμές. Ωστόσο, μπορούμε να πούμε ότι εκφράζει την παρουσία (όταν Ψ ≠ 0) ή την απουσία του ηλεκτρονίου (όταν Ψ = 0) σε μια ορισμένη περιοχή του χώρου γύρω από τον πυρήνα.

			Το τετράγωνο της κυματοσυνάρτησης |Ψ|2 ισούται με ΨΨ* και συσχετίζεται με την πιθανότητα να βρεθεί το ηλεκτρόνιο σε κάποιο σημείο του χώρου γύρω από τον πυρήνα (με συντεταγμένες x, y, z), σε δεδομένη χρονική στιγμή. Η συνάρτηση |Ψ|2 ονομάζεται συνάρτηση κατανομής πιθανότητας ή πυκνότητα πιθανότητας και εκφράζει την πιθανότητα ανά μονάδα όγκου και έχει μονάδες vol-1.

			Το γινόμενο |Ψ|2·dV,καθορίζει τον αριθμό κατοχής του ηλεκτρονίου στο στοιχειώδη όγκο dV γύρω από τον πυρήνα. Δηλαδή, η πιθανότητα να βρεθεί το ηλεκτρόνιο σ’ ένα στοιχειώδη χώρο dV, είναι ανάλογη με το |Ψ|2·dV. Να παρατηρήσουμε ότι, ο αριθμός κατοχής είναι κλάσμα της μονάδας, ενώ ο αριθμός κατοχής σε ολόκληρο το χώρο που περιβάλλει τον πυρήνα ισούται με τη μονάδα.

			Το ηλεκτρόνιο, καθώς κινείται με μεγάλη ταχύτητα γύρω από τον πυρήνα, δημιουργεί ένα ηλεκτρονιακό νέφος, που έχει διαφορετική πυκνότητα σε κάθε σημείο του χώρου γύρω από τον πυρήνα. Η συνάρτηση -e|Ψ|2, εκφράζει την πυκνότητα του ηλεκτρονιακού νέφους σε κάποιο σημείο γύρω από τον πυρήνα και σε δεδομένο χρόνο, όπου -e το φορτίο του ηλεκτρονίου.

			2.7.1. Επίλυση της εξίσωσης Schrödinger

			Η επίλυση της εξίσωσης Schrödinger, με τη χρήση κυματοσυναρτήσεων στο σύστημα των πολικών συντεταγμένων της μορφής Ψ = Ψ(r,θ,φ) προτιμάται, λόγω της σφαιρικής συμμετρίας που χαρακτηρίζουν τα άτομα. Επιπλέον, η κυματοσυνάρτηση Ψ = Ψ(r,θ,φ) μπορεί να αναλυθεί σε γινόμενο τριών συναρτήσεων, η καθεμιά της οποίας είναι μιας μεταβλητής. Δηλαδή:

			[image: ]

			με 0 ≤ θ ≤ π και 0 ≤ φ ≤ 2π

			όπου,

			R(r): η ακτινική κυματοσυνάρτηση η οποία δίνει την εξάρτηση της Ψ από την απόσταση από τον πυρήνα, r.

			Θ(θ)·Φ(φ): η γωνιακή κυματοσυνάρτηση η οποία δίνει την εξάρτηση της Ψ από τις γωνίες θ και φ.

			Θ(θ): η γωνιακή ζενιθιακή συνιστώσα.

			Φ(φ): η αζιμουθιακή συνιστώσα.

			Κατόπιν τούτων, η επίλυση της εξίσωσης Schrödinger μπορεί να χωριστεί σε τρεις διαφορετικές εξισώσεις: την ακτινική, τη ζενιθιακή και την αζιμουθιακή, που δίνουν αντίστοιχα τις λύσεις R(r), Θ(θ) και Φ(φ).

			Οι κβαντικοί αριθμοί, n, l και ml, προκύπτουν από τις λύσεις των εξισώσεων R, Θ και Φ, αντίστοιχα, ως συνέπεια των απαιτήσεων που πρέπει να ικανοποιούν οι κυματοσυναρτήσεις, ώστε να είναι παραδεκτές.

			Έτσι, η αζιμουθιακή γωνιακή συνάρτηση Φ(φ) περιέχει την παράμετρο ml, της οποίας οι τιμές (0, ±1, ±2, ±3…) καθορίζονται από την απαίτηση της Φ(φ) να είναι μονότιμη συνάρτηση. Με ανάλογο σκεπτικό η γωνιακή ζενιθιακή συνάρτηση Θ(θ) περιέχει τις παραμέτρους l (0, 1, 2,…) και ml (0, ±1, ±2, ±3…), ενώ η ακτινική συνάρτηση R(r) περιέχει τις παραμέτρους n (1, 2, 3,..) και l (0,1, 2,…).

			2.8. Οι κβαντικοί αριθμοί

			Οι κβαντικοί αριθμοί n, l και ml, είναι ακέραιοι αριθμοί που προκύπτουν, όπως είδαμε, κατά τη λύση της εξίσωσης Schrödinger για το άτομο του υδρογόνου και τα υδρογονοειδή ιόντα. Μπορούν όμως κατ’ επέκταση να χαρακτηρίσουν τα τροχιακά και άλλων ατόμων, εκτός του υδρογόνου και των υδρογονοειδών.

			Κάθε δυνατή τριάδα κβαντικών αριθμών (n, l, ml) οδηγεί σε μια λύση της εξίσωσης Schrödinger, καθορίζοντας ένα τροχιακό. Ο τέταρτος κβαντικός αριθμός, ο μαγνητικός κβαντικός αριθμός του spin (ms), δεν συμμετέχει στη διαμόρφωση της τιμής της ενέργειας του ηλεκτρονίου και κατά συνέπεια στον καθορισμό του ατομικού τροχιακού.

			Στο πρότυπο του Bohr η κίνηση του ηλεκτρονίου είναι μονοδιάστατη, επειδή η μόνη ποσότητα που μεταβάλλεται είναι η θέση του σε μια καθορισμένη τροχιά. Στην περίπτωση αυτή αρκεί ένας κβαντικός αριθμός για να περιγράψει την κατάσταση του ηλεκτρονίου.

			2.8.1. Ο κύριος κβαντικός αριθμός (n)

			Ο κύριος κβαντικός αριθμός n, παίρνει ακέραιες τιμές 1, 2, 3 … ∞. Με βάση το πρότυπο του Bohr, ο κύριος κβαντικός αριθμός καθορίζει την τροχιά που κινείται το ηλεκτρόνιο. Με βάση την κβαντομηχανική, ο κύριος κβαντικός αριθμός καθορίζει το μέγεθος του ηλεκτρονιακού νέφους (ή τροχιακού).

			Ο κύριος κβαντικός αριθμός έχει καθοριστικό ρόλο στη διαμόρφωση της ενέργειας του ηλεκτρονίου. Οι υπόλοιποι κβαντικοί αριθμοί διαμορφώνουν σε πολύ μικρότερο βαθμό την ενέργεια του ηλεκτρονίου. Ειδικά μάλιστα στην περίπτωση του ατόμου του υδρογόνου και των υδρογονοειδών, η ενέργεια του ηλεκτρονίου καθορίζεται κατ’ αποκλειστικότητα από τον κύριο κβαντικό αριθμό.

			Σε κάθε τιμή του κύριου κβαντικού αριθμού, αντιστοιχεί ένα σύνολο n2 τροχιακών. Το σύνολο αυτό των τροχιακών, με τον ίδιο κύριο κβαντικό αριθμό (n) μπορούμε να πούμε ότι συγκροτεί μια στιβάδα ή φλοιό.

			2.8.2. Ο δευτερεύων ή αζιμουθιακός ή τροχιακός κβαντικός αριθμός (l)

			Ο δευτερεύων κβαντικός αριθμός παίρνει τιμές ανάλογα με την τιμή που έχει ο n, δηλαδή, 0, 1, 2,…(n-1). Ο αζιμουθιακός κβαντικός αριθμός l καθορίζει το σχήμα του ηλεκτρονιακού νέφους (τροχιακού).

			Σε κάθε τιμή του δευτερεύοντος κβαντικού αριθμού (l) αντιστοιχεί ένα σύνολο 2l+1 τροχιακών. Το σύνολο αυτό των τροχιακών με τον ίδιο κύριο (n) και δευτερεύοντα κβαντικό αριθμό (l) μπορούμε να πούμε ότι συγκροτεί μια υποστιβάδα ή υποφλοιό. Οι υποστιβάδες ή υποφλοιοί συμβολίζονται με γράμματα. Με τον ίδιο τρόπο συμβολίζονται και τα αντίστοιχα τροχιακά, όπως φαίνεται στον παρακάτω πίνακα:
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			Πίνακας 2.1 Αντιστοίχιση τιμών αζιμουθιακού κβαντικού αριθμού με υποστιβάδες και τροχιακά.

			2.8.3. Ο μαγνητικός κβαντικός αριθμός (ml)

			Ο μαγνητικός κβαντικός αριθμός, παίρνει τιμές ανάλογα με την τιμή του l και συγκεκριμένα παίρνει τις τιμές: -l, (-l+ 1), …,0,…1, (l-1), +l. Το όνομα «μαγνητικός» προέρχεται από το γεγονός ότι το ηλεκτρόνιο ως κινούμενο φορτίο δημιουργεί μαγνητικό πεδίο καθορισμένης φοράς.

			Με βάση την κυματοσωματιδιακή αντίληψη, ο μαγνητικός κβαντικός αριθμός ml καθορίζει τον προσανατολισμό του ηλεκτρονιακού νέφους σε σχέση με τους άξονες x, y, z. Σε κάθε τιμή του μαγνητικού κβαντικού αριθμού αντιστοιχεί και ένα τροχιακό, όπως φαίνεται και στους παρακάτω πίνακες:
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			Πίνακας 2.2 Αντιστοίχιση τιμών μαγνητικού κβαντικού αριθμού με τροχιακά.

			2.8.4. Ο μαγνητικός κβαντικός αριθμός του spin (ms)

			Ο μαγνητικός κβαντικός αριθμός του spin συσχετίζεται με την ιδιοπεριστροφή του ηλεκτρονίου (spin). Παίρνει τιμές +1/2 ή -1/2 , είναι δηλαδή ανεξάρτητος από τις τιμές των άλλων κβαντικών αριθμών.

			Το ηλεκτρόνιο μπορεί να κινηθεί γύρω από τον άξονα του (spin ηλεκτρονίου) είτε με τη φορά των δεικτών του ρολογιού, είτε αντίστροφα. Στην πρώτη περίπτωση έχουμε ms = - ½ και στη δεύτερη περίπτωση ms = + ½.

		

	
		
			Πίνακας συντομεύσεων - ακρωνύμια
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			Πίνακας αντιστοίχισης ελληνόγλωσσων - ξενόγλωσσων όρων
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			2Β Η ΚΥΜΑΤΟΣΩΜΑΤΙΔΙΑΚΗ ΑΝΤΙΛΗΨΗ ΓΙΑ ΤΗΝ ΑΤΟΜΙΚΗ ΔΟΜΗΣΗ – ΑΣΚΗΣΕΙΣ

			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			2.1 Οι ακτίνες Χ παράγονται:

			Α. όταν ηλεκτρόνια αποσπώνται από μια μεταλλική επιφάνεια, 

			Β. με πυρηνική διάσπαση του ατόμου,

			Γ. όταν ηλεκτρόνια προσπέσουν σε μια μεταλλική επιφάνεια, 

			Δ. με αποδιέγερση διεγερμένων ατόμων.

			2.2 Μία ακτινοβολία με κυματαριθμό 2×106 m-1 έχει μήκος κύματος: 

			Α. 500 m

			Β. 200 nm

			Γ. 5×107m

			Δ. 500 nm

			2.3 Μεγαλύτερο μήκος κύματος έχει:

			Α. η υπεριώδης ακτινοβολία,

			Β. η υπέρυθρη ακτινοβολία, 

			Γ. οι ακτίνες Χ,

			Δ. το πράσινο φως.

			2.4 Το ατομικό μοντέλο του Bohr παραβιάζει:

			Α. την κβαντική θεωρία του Planck,

			Β. την αρχή της αβεβαιότητας του Heisenberg,

			Γ. την απαγορευτική αρχή του Pauli,

			Δ. την κυματική θεωρία του de Broglie.

			2.5 Αν το σφάλμα προσδιορισμού της θέσης ενός ηλεκτρονίου είναι μηδέν, τότε το σφάλμα προσδιορισμού της ταχύτητας του είναι:

			Α. μηδέν,

			Β. >h/4π,

			Γ. <h/4π,

			Δ. άπειρο.

			2.6 Ποιο φωτόνιο έχει μεγαλύτερη ενέργεια;

			Α. το ορατό,

			Β. το υπεριώδες,

			Γ. το υπέρυθρο,

			Δ. των ακτίνων Χ.

			2.7 Αν μια δέσμη ερυθρού και μια δέσμη μπλε φωτός έχουν ακριβώς την ίδια ενέργεια, τότε:

			Α. η ερυθρά δέσμη έχει περισσότερα φωτόνια από ότι η μπλε δέσμη,

			Β. η μπλε δέσμη έχει περισσότερα φωτόνια από ότι η ερυθρά δέσμη,

			Γ. και οι δύο δέσμες έχουν τον ίδιο αριθμό φωτονίων,

			Δ. ο αριθμός των φωτονίων που έχει κάθε δέσμη εξαρτάται από την πηγή ακτινοβολίας.

			2.8 Η λειτουργία του ηλεκτρονικού μικροσκοπίου βασίζεται: 

			Α. στον σωματιδιακό χαρακτήρα των ηλεκτρονίων,

			Β. στον κυματικό χαρακτήρα ηλεκτρονίων,

			Γ. στο απειροελάχιστο φορτίο των ηλεκτρονίων,

			Δ. στην αρχή της αβεβαιότητας του Heisenberg.

			2.9 Ποια από τις παρακάτω προτάσεις είναι λάθος; 

			Α. Η αρχή λειτουργίας του ηλεκτρονικού μικροσκοπίου σάρωσης σήραγγας βασίζεται σε ένα καθαρά κβαντομηχανικό φαινόμενο: το φαινόμενο της σήραγγας.

			Β. H μεγέθυνση του ηλεκτρονικού μικροσκοπίου είναι χιλιάδες φορές μεγαλύτερη από αυτή του οπτικού μικροσκοπίου.

			Γ. Η αρχή λειτουργίας του ηλεκτρονικού μικροσκοπίου σάρωσης βασίζεται στην αρχή της αβεβαιότητας του Heisenberg.

			Δ. Με την ηλεκτρονική μικροσκοπία κατέστη δυνατή η μικροσκοπική εξέταση των ατόμων ή μορίων.

			2.10 Η παρακάτω εικόνα απεικονίζει μια κάμπια από ένα μικροσκόπιο:
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			Α. οπτικό,

			Β. ηλεκτρονικό σάρωσης,

			Γ. φθορισμού,

			Δ. ακτίνων Χ.

			2.11 Στον παρακάτω πίνακα δίνεται το έργο εξαγωγής ορισμένων μετάλλων. Ο αριθμός των μετάλλων που επιδεικνύουν το φωτοηλεκτρικό φαινόμενο, όταν προσπέσει στην επιφάνεια τους ακτινοβολία μήκους κύματος 300 nm είναι:
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			Α. 4 

			Β. 6

			Γ. 8

			Δ. 12

			2.12 Σώμα μάζας 10 mg κινείται με ταχύτητα 100 m s-1. Το μήκος κύματος του de Broglie κύματος που συνδέεται με αυτό θα είναι: 

			(δίνεται h = 6,63×10-34 J s)

			Α. 6,63×10-37 m

			Β. 6,63×10-31 m

			Γ. 6,63×10-34 m

			Δ. 6,63×10-35 m

			2.13 Η αβεβαιότητα προσδιορισμού της θέσης ενός ηλεκτρονίου (m = 9,1×10-31 kg) κινούμενο με ταχύτητα 300 m s-1 ακρίβειας 0,001% θα είναι: 

			(δίνεται h =6,63×10-34 J s)

			Α. 19,2×10-2 m

			Β. 5,76×10-2 m

			Γ. 1,93×10-2 m

			Δ. 3,84×10-2 m

			2.14 Ποια από τις παρακάτω προτάσεις που αφορά το άτομο υδρογόνου είναι ορθή; 

			Α. Τα 3s τροχιακά έχουν χαμηλότερη ενέργεια από τα 3p.

			Β. Τα 3p τροχιακά έχουν χαμηλότερη ενέργεια από τα 3d.

			Γ. Τα 3s και 3p τροχιακά έχουν χαμηλότερη ενέργεια από τα 3d.

			Δ. Τα 3s, 3p και 3d τροχιακά έχουν όλα την ίδια ενέργεια.

			2.15 Το μήκος κύματος πρωτονίου που κινείται με ταχύτητα 1,0×103 m s-1 (μάζα πρωτονίου = 1,67×10-27 kg και h = 6,63×10-34 J s) είναι: 

			Α. 0,032 nm

			Β. 0,40 nm

			Γ. 2,5 nm

			Δ. 14,0 nm

			2.16 Το ηλεκτρόνιο ενός ατόμου κινείται με ταχύτητα 600 m s-1 ακρίβειας 0,005%. Η βεβαιότητα προσδιορισμού της θέσης του ηλεκτρονίου (μάζα ηλεκτρονίου = 9,1×10-31 kg και h =6,63×10-34 J s) είναι: 

			Α. 5,1×10-3 m

			Β. 1,93×10-3 m

			Γ. 3,84×10-3 m

			Δ. 1,52×10-4 m

			2.17 Ο συμβολισμός dZ2 αποκαλύπτει τις τιμές: 

			Α. του δευτερεύοντος κβαντικού αριθμού,

			Β. του μαγνητικού κβαντικού αριθμού,

			Γ. του κύριου και του δευτερεύοντος κβαντικού αριθμού,

			Δ. του αζιμουθιακού και του μαγνητικού κβαντικού αριθμού.

			2.18 Ποιο από τα παρακάτω σύνολα κβαντικών αριθμών δεν είναι επιτρεπτό;

			Α. n = 3, l = 2, ml = -2, ms = +½

			Β. n = 4, l = 4, ml = -4, ms = +½

			Γ. n =5, l = 4, ml = -3, ms = -½

			Δ. n = 3, l = 0, ml = -1, ms = +½

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση 

			2.19 Στα ραδιοκύματα, που έχουν μεγάλο μήκος κύματος, είναι δύσκολο να αποδείξουμε το σωματιδιακό τους χαρακτήρα, ενώ στις ακτίνες Χ, που έχουν πολύ μικρό μήκος κύματος, είναι δύσκολο να αποδείξουμε τις κυματικές τους ιδιότητες;

			2.20 Στον μακρόκοσμο δεν αποδίδεται στην κινούμενη ύλη τα χαρακτηριστικά κύματος. Αυτό οφείλεται στο ότι το μήκος κύματος στην περίπτωση αυτή είναι εξαιρετικά μεγάλο. 

			2.21 H διακριτική ικανότητα ενός μικροσκοπίου εξαρτάται άμεσα από το μήκος κύματος της ακτινοβολίας που προσπίπτει στο εξεταζόμενο δείγμα.

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			2.22 Μια δέσμη πρωτονίων σε «πρωτονικό μικροσκόπιο» παρουσιάζει μεγαλύτερη ή μικρότερη περίθλαση από εκείνη που παρουσιάζουν τα ηλεκτρόνια με την ίδια ταχύτητα στο ηλεκτρονικό μικροσκόπιο; Ποιο έχει μεγαλύτερη διακριτική ικανότητα το «πρωτονικό» ή το ηλεκτρονικό μικροσκόπιο; Να δικαιολογήσετε τις απαντήσεις σας.

			2.23 Η φωτοχημική αντίδραση: ΝΟ2 + hν → ΝΟ + Ο αποτελεί την πιο σημαντική πηγή παραγωγής ατομικού οξυγόνου στα κατώτερα στρώματα της ατμοσφαίρας. Η ενέργεια διάσπασης αυτής της αντίδρασης είναι 306 kJ mol-1. Να υπολογιστεί το μήκος κύματος του φωτονίου που μπορεί να προσδώσει αυτή την ενέργεια.

			2.24 Να προσδιοριστεί το σφάλμα προσδιορισμού της θέσης ενός ηλεκτρονίου Δx, αν η αβεβαιότητα προσδιορισμού της ταχύτητας Δu είναι 0,1 m s-1.

			2.25 Με βάση την παρακάτω εικονική παρουσίαση των ηλεκτρομαγνητικής ακτινοβολίας, να σχολιάσετε τις διάφορες περιοχές αυτής, ως προς την πηγή προέλευσης τους και τα χαρακτηριστικά τους.
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			2.26 Γιατί η υπεριώδης ακτινοβολία προκαλεί βλάβη στα κύτταρα του δέρματος, ενώ το ορατό φως όχι;

			2.27 Πώς αποδεικνύεται πειραματικά η κυματική φύση των ηλεκτρονίων;

			2.28 Με δεδομένο ότι η περίθλαση των νετρονίων μπορεί να αξιοποιηθεί για τη διερεύνηση της μοριακής δομής.

			α) Να υπολογιστεί το μήκος κύματος δέσμης νετρονίων που κινείται με ταχύτητα 1,00 % της ταχύτητας του φωτός.

			β) Nα υπολογιστεί η ταχύτητα δέσμης νετρονίων με μήκος κύματος 75 pm.

			2.29 Περιγράψετε συνοπτικά τις βασικές διαφορές μεταξύ του ατομικού πρότυπου Bohr και του υλοκυματικού προτύπου του Schrödinger. 

			2.30 Γιατί για τον καθορισμό ενός s τροχιακού απαιτούνται δύο κβαντικοί αριθμοί, ενώ για τον καθορισμό κάθε άλλου είδους τροχιακού απαιτούνται τρεις;
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			2Γ Η ΚΥΜΑΤΟΣΩΜΑΤΙΔΙΑΚΗ ΑΝΤΙΛΗΨΗ ΓΙΑ ΤΗΝ ΑΤΟΜΙΚΗ ΔΟΜΗΣΗ - ΛΥΣΕΙΣ ΑΣΚΗΣΕΩΝ

			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			2.1

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Η παραγωγή των ακτίνων Χ γίνεται με πρόσκρουση δέσμης ηλεκτρονίων σε μεταλλική επιφάνεια, με αντιστροφή δηλαδή κατά κάποιο τρόπο του φωτοηλεκτρικού φαινομένου.

			2.2

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Εξ ορισμού ο κυματαριθμός είναι το αντίστροφο του μήκους κύματος, δηλαδή ισχύει:
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			2.3

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Βλέπε συνοπτική θεωρία (Εικόνα 2.1).

			2.4

			Σωστή απάντηση:B

			Αιτιολόγηση: Η αρχή της αβεβαιότητας οδηγεί αυτομάτως στην κατάρριψη των πλανητικών ατομικών προτύπων. Η παραδοχή της κίνησης του ηλεκτρονίου σε καθορισμένη κυκλική τροχιά προϋποθέτει, με βάση τους νόμους της κυκλικής κίνησης, επακριβή γνώση της θέσης και της ταχύτητας.

			2.5

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Τούτο προκύπτει με εφαρμογή της αρχής αβεβαιότητας: Δx·Δ(m·u) ≥ h/4π.

			2.6

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Με βάση τη θεωρία, οι ακτίνες X έχουν το μικρότερο μήκος κύματος, επομένως τη μεγαλύτερη συχνότητα σε σχέση με την ορατή, υπεριώδη και υπέρυθρη ακτινοβολία. Σύμφωνα με την εξίσωση του Planck η ενέργεια του φωτονίου είναι ανάλογη της συχνότητάς του.

			2.7

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Με δεδομένο ότι η ερυθρά ακτινοβολία έχει μικρότερη συχνότητα από ότι η μπλε, προκύπτει ότι το κβάντο της ερυθράς ακτινοβολίας έχει μικρότερη τιμή από ότι το κβάντο της μπλε ακτινοβολίας. Συνεπώς για να έχουν οι δύο αυτές ακτινοβολίες την ίδια ενέργεια θα πρέπει η ερυθρά δέσμη φωτός να έχει περισσότερα φωτόνια από ότι η μπλε. 

			2.8

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Το φαινόμενο της περίθλασης των ηλεκτρονίων οδήγησε τον Γερμανό μηχανικό Ε. Ruska στην ανακάλυψη του ηλεκτρονικού μικροσκοπίου το 1933. Να παρατηρήσουμε ότι η διακριτική ικανότητα ενός μικροσκοπίου καθορίζεται από το μήκος κύματος της ακτινοβολίας που δέχεται το εξεταζόμενο αντικείμενο. 

			2.9

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Βλέπε συνοπτική θεωρία (ενότητα 2.4)

			2.10

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Η εικόνα που δίνεται είναι ηλεκτρονική μικρογραφία. Να επισημάνουμε ότι η διακριτική ικανότητα του ματιού μας είναι 0,2 mm, του οπτικού μικροσκοπίου είναι 0,2 μm και του ηλεκτρονικού μικροσκοπίου 0,2 nm.

			2.11

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Κάθε ηλεκτρόνιο απορροφά την ενέργεια ενός φωτονίου. Για να εξαχθεί ένα ηλεκτρόνιο από την επιφάνεια του μετάλλου θα πρέπει η ενέργεια του φωτονίου να είναι μεγαλύτερη ή ίση του έργου εξαγωγής του μετάλλου. Δηλαδή, h·ν ≥ Φ.

			Στην προκειμένη περίπτωση η ενέργεια του φωτονίου είναι:

			Ε = h·c / λ = [(6,63×10-34 J s) · (3×108 m s-1)] / 300×10-9 m = 6,63×10-19 J = 

			= (6,63×10-19 J) · (6,24×1018 eV J-1) = 4,1 eV

			Συνεπώς, 4 μέταλλα εμφανίζουν το φωτοηλεκτρικό φαινόμενο.

			2.12

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: λ = h / m·u = (6,63×10-34 J s) / [(10×10-6 kg) · 100 m s-1] = 6,63×10-31 m.

			2.13

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Δx·Δp → h /4π → Δx ≥ h / (4π·m·Δu) →

			→ Δx ≥ 6,63×10-34 J s / [4,3.14 (9,1×10-31 kg ) × (10-5 · 300 m s-1)] =1,93×10-2 m.

			2.14 

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Στα μονοηλεκτρονικά άτομα (υδρογόνο και υδρογονοειδή) η ενέργεια των τροχιακών καθορίζεται αποκλειστικά από τον κύριο κβαντικό αριθμό. 

			2.15

			Σωστή απάντηση: B

			Αιτιολόγηση: λ = h / m·u = (6,63×10-34 J s) / [(1,67×10-27 kg) · (1,0×103 m s-1)] =

			= 3,97×10-10 m = 0,397 nm

			2.16

			Σωστή απάντηση: B

			Αιτιολόγηση: Δx·Δp ≥ h /4π → Δx ≥ h / (4π mΔu) →

			→ Δx ≥ 6,63×10-34 J s / [4·3,14 (9,1×10-31 kg) (5×10-5·600 m s-1)] =1,93×10-3 m

			2.17

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Ο συμβολισμός dZ2 αποκαλύπτει το είδος της υποστιβάδας ή το σχήμα του ηλεκτρονιακού νέφους (l = 2) και τον προσανατολισμό του ηλεκτρονιακού νέφους (ml = 0).

			2.18

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Ο μαγνητικός κβαντικός αριθμός ml παίρνει τιμές ανάλογα με την τιμή του l και συγκεκριμένα παίρνει τις τιμές: -l, (-l+1), …,0,…1, (l-1), +l.

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση 

			2.19

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Με βάση την κυματική εξίσωση του de Broglie λ = h/(m·u) προκύπτει ότι για ακτινοβολίες με μεγάλες τιμές λ, η τιμή της μάζας m είναι πολύ μικρή, οπότε δύσκολα αποδεικνύεται ο σωματιδιακός τους χαρακτήρας. Αντίθετα, οι υψηλές τιμές m οδηγούν σε πολύ μικρές τιμές λ, οπότε ο κυματικός χαρακτήρας μειώνεται. 

			2.20

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Με βάση την κυματική θεωρία της ύλης έχουμε λ = h/m·u , οπότε μεγάλη τιμή m (που έχουμε στον μακρόκοσμο) οδηγεί σε μικρή τιμή λ.

			2.21

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Γενικά μάλιστα ισχύει η αρχή ότι το εξεταζόμενο αντικείμενο διακρίνεται ευκρινώς μόνο εφόσον το μέγεθός του είναι της τάξεως μεγέθους του μήκους κύματος της ακτινοβολίας. Συνεπώς, όσο μικρότερο είναι το μήκος κύματος της ακτινοβολίας, τόσο μεγαλύτερη είναι η διακριτική ικανότητα του μικροσκοπίου. 

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			2.22

			Απάντηση: Με βάση την κυματική εξίσωση του de Broglie έχουμε: λp = h/mpu και λe = h/meu, οπότε λp/λe = me/mp = 1/1837.

			Όσο μεγαλύτερο είναι το μήκος κύματος, τόσο εντονότερη είναι η περίθλαση. Οπότε, η δέσμη των πρωτονίων περιθλάται ασθενέστερα από ότι η δέσμη των ηλεκτρονίων. 

			Η διακριτική ικανότητα του μικροσκοπίου καθορίζεται από το μήκος κύματος της ακτινοβολίας που προσπίπτει στο μικροσκοπικά εξεταζόμενο σώμα. Μάλιστα, για να γίνει ακριβής παρατήρηση ενός αντικείμενου θα πρέπει η ακτινοβολία να έχει μήκος κύματος της ίδιας τάξεως μεγέθους με το εξεταζόμενο αντικείμενο. Κατά συνέπεια όσο μικρότερο είναι το μήκος κύματος, τόσο μεγαλύτερη είναι η διακριτική ικανότητα του μικροσκοπίου. Άρα, το «πρωτονικό μικροσκόπιο» αναμένεται να έχει μεγαλύτερη διακριτική ικανότητα από ότι το ηλεκτρονικό.

			2.23

			Απάντηση: v = E/h = 306×103 J / [(6,02×1023) · (6,63×10-34) J s] = 7,67×1014 s-1

			λ = c / ν = 3×108 m / 7,67×1014 s-1 = 391×10-9 m = 391 nm

			2.24

			Απάντηση: Με βάση την αρχή της αβεβαιότητας ή απροσδιοριστίας του Heisenberg: 

			Δx ≥ h / (4π·Δp) ή Δx ≥ h / (4π· Δmu) ή Δx ≥ h / (4π·m·Δu). Όπου, 

			h = 6,63×10-34 J s, m = (1,66054×10-24 / 1837) g = 1,66054×10-27 /1837 kg και Δu = 0,1 m s-1.

			Συνεπώς, Δx ≥ 5.8×10-4 m.

			2.25

			Απάντηση: Βλέπε συνοπτική θεωρία (ενότητα 2.2).

			2.26

			Απάντηση: Η υπεριώδης ακτινοβολία έχει μικρό κύματος και υψηλή συχνότητα. Ως εκ τούτου είναι ακτινοβολία υψηλού ενεργειακού περιεχομένου, αφού το κβάντο της υπεριώδους ακτινοβολίας έχει υψηλή τιμή (με βάση την εξίσωση Planck). Αντίθετα, η ορατή ακτινοβολία έχει χαμηλό ενεργειακό περιεχόμενο. 

			2.27

			Απάντηση: Αποδεικνύεται πειραματικά η κυματική φύση των ηλεκτρονίων:

			α. με το φαινόμενο της περίθλασης ηλεκτρονίων,

			β. με το ηλεκτρονικό μικροσκόπιο, στο οποίο χρησιμοποιείται δέσμη ηλεκτρονίων, όπως ακριβώς το φως στα οπτικά μικροσκόπια.

			2.28

			Απάντηση:

			α. Με βάση την κυματική εξίσωση του de Broglie λ = h/(m·u)

			όπου, h = 6,63×10-34 J s, m = 1,66054×10-27 kg και u = 0,01·3×108 m s-1, προκύπτει ότι λ =1,33×10-13 m

			β. Με βάση την κυματική εξίσωση του de Broglie u = h/(m·λ)

			όπου, h = 6,63×10-34 J s, m = 1,66054×10-27 kg και λ = 75×10-12 m, προκύπτει ότι u =5,3×103 m s-1.

			2.29

			Απάντηση: Ο Bohr θεωρεί το ηλεκτρόνιο σωματίδιο περιφέρεται σε καθορισμένες τροχιές. Η θεωρία του εφαρμόζεται μόνο για το άτομο του υδρογόνου και τα υδρογονοειδή. Ο Schrödinger θεωρεί το ηλεκτρόνιο ως κύμα το οποίο απλώνεται γύρω από τον πυρήνα, όπως ένα αέριο σε κλειστό χώρο. Δυστυχώς, η μαθηματική επεξεργασία του προτύπου Schrödinger είναι πολύπλοκη. Όμως, τα αποτελέσματα αυτής της μαθηματικής ανάλυσης (π.χ. σχήματα ατομικών τροχιακών) είναι εύχρηστα και απλά στην εφαρμογή τους.

			2.30

			Απάντηση: Τα s τροχιακά καθορίζονται από το κύριο και το δευτερεύοντα κβαντικό αριθμό. Έχουν σφαιρική συμμετρία και σε αντίθεση με τα υπόλοιπα τροχιακά δεν έχουν προσανατολισμό. Κατά συνέπεια για τον ορισμό τους δεν απαιτείται η τιμή του μαγνητικού κβαντικού αριθμού, ο οποίος καθορίζει τον προσανατολισμό του ηλεκτρονιακού νέφους.
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			3Α ΣΧΗΜΑΤΙΚΗ ΠΑΡΑΣΤΑΣΗ ΑΤΟΜΙΚΩΝ ΤΡΟΧΙΑΚΩΝ - ΣΥΝΟΠΤΙΚΗ ΘΕΩΡΙΑ

			Σύνοψη

			Στο Α΄ μέρος του κεφαλαίου δίνονται οι γραφικές παραστάσεις των ακτινικών και γωνιακών συναρτήσεων, καθώς και των συναρτήσεων πιθανότητας των ατομικών τροχιακών. Προσδιορίζεται ο αριθμός των σφαιρικών και γωνιακών κόμβων και συσχετίζεται αυτός με την ενέργεια του τροχιακού. Στο Β΄ μέρος του κεφαλαίου δίνονται ερωτήσεις ανοικτού και κλειστού τύπου και στο Γ΄ μέρος δίνονται οι απαντήσεις με αναλυτικές εξηγήσεις για την εμπέδωση της θεωρίας.

			Προαπαιτούμενη γνώση

			Προαπαιτούμενη γνώση, είναι αυτή του 1ου κεφαλαίου του βιβλίου Χημείας Λυκείου θετικής κατεύθυνσης.

			3.1. Εισαγωγή

			Η επίλυση της εξίσωσης Schrödinger απαιτεί την εισαγωγή τριών κβαντικών αριθμών, ενώ λόγω της σφαιρικής συμμετρίας του ατόμου βολεύει η χρήση σφαιρικών, αντί των καρτεσιανών συντεταγμένων. Κατόπιν τούτων, η κυματική παράσταση Ψ μπορεί να εκφραστεί ως το γινόμενο τριών συναρτήσεων, δηλαδή:

			Ψ(ρ,θ,φ) = R(r)·Θ(θ)·Φ(φ)

			όπου, 

			R(r): η ακτινική κυματοσυνάρτηση.

			Θ(θ): η γωνιακή ζενιθιακή κυματοσυνάρτηση.

			Φ(φ): η γωνιακή αζιμουθιακή κυματοσυνάρτηση .

			Η επίλυση της εξίσωσης Schrödinger συνιστά την επίλυση καθεμιάς από τις συνιστώσες κυματοσυναρτήσεις. Η επίλυση της εξίσωσης Schrödinger για ορισμένες τιμές κβαντικών αριθμών έχει δώσει τις τιμές ακτινικής R(r) και γωνιακής συνάρτησης Α(θ,φ) = Θ(θ)·Φ(φ).

			Τα τροχιακά (Ψ) και τα ηλεκτρονιακά νέφη (|Ψ|2) εκφράζονται μαθηματικά υπό μορφή πολύπλοκων συναρτήσεων, που δύσκολα μπορεί κανείς να ανακαλέσει. Αντίθετα, οι γραφικές παραστάσεις των Ψ και |Ψ|2 αποτελούν ένα πλέον αποδεκτό και εύχρηστο τρόπο παρουσίασης.

			Η γραφική παράσταση Ψ(r,θ,φ) προϋποθέτει τετραδιάστατο γράφημα. Για να παρακάμψουμε το πρόβλημα μπορούμε να δώσουμε δύο γραφικές παραστάσεις:

			
					τη γραφική παράσταση R(r) - r, της ακτινικής συνάρτησης R(r) σε σχέση με την απόσταση του ηλεκτρονίου από τον πυρήνα. Το διάγραμμα αυτό συσχετίζεται με το μέγεθος του τροχιακού.

					τη γραφική παράσταση Α(θ,φ) - θ-φ, της γωνιακής συνάρτησης Α(θ,φ) σε σχέση με τις σφαιρικές γωνιακές συντεταγμένες θ, φ. Το διάγραμμα αυτό συσχετίζεται με το σχήμα του τροχιακού.

			

			Με ανάλογο σκεπτικό η γραφική παράσταση των ηλεκτρονιακών νεφών (συναρτήσεων πυκνότητας πιθανότητας) |Ψ|2 περιλαμβάνει:

			
					τη γραφική παράσταση του R2(r) -r.

					τη γραφική παράσταση της συνάρτησης Α2(θ,φ) - θ-φ.

			

			3.2. Ακτινικές συναρτήσεις R(r) και συναρτήσεις πιθανότητας R2(r)

			Στην εικόνα 3.1, απεικονίζονται οι γραφικές παραστάσεις των ακτινικών συναρτήσεων R(r) και R2(r) με την απόσταση r από τον πυρήνα, για ορισμένα τροχιακά του ατόμου του υδρογόνου.

			Μεγαλύτερη σημασία παρουσιάζουν οι γραφικές παραστάσεις R2-r, οι οποίες εκφράζουν την πιθανότητα εύρεσης του ηλεκτρονίου σε διάφορα σημεία του χώρου γύρω από τον πυρήνα (Εικόνα 3.1). Όπως βλέπουμε η ακτινική συνάρτηση R2(2s) διαπερνά τον πυρήνα, καθώς στον πυρήνα έχει τη μέγιστη πιθανότητα εύρεσης. Αντίθετα, η R2(2p) έχει μηδενική πιθανότητα να βρεθεί στον πυρήνα. Τα σημεία στα οποία η πιθανότητα εύρεσης του ηλεκτρονίου είναι μηδενική χαρακτηρίζονται ως κομβικά ή ακριβέστερα ακτινικοί κόμβοι.

			[image: ]

			Εικόνα 3.1 Γραφική παράσταση ακτινικών συναρτήσεων R(r) και R2(r) για n=1, 2, 3.

			3.3. Συναρτήσεις ακτινικής πιθανότητας 4πr2R2(r)

			Ένας πιο συνηθισμένος τρόπος εξέτασης της κατανομής του ηλεκτρονιακού νέφους είναι να θεωρήσουμε ότι το άτομο συγκροτείται από «φλοιούς». Με βάση το σκεπτικό αυτό, η πιθανότητα να βρεθεί το ηλεκτρόνιο στο φλοιό όγκου dV εσωτερικής ακτίνας r και εξωτερικής ακτίνας r+dr είναι:

			R2dV = R2d(4πr3/3) = R24πr2dr

			Η συνάρτηση 4πr2R2 ονομάζεται συνάρτηση ακτινικής πιθανότητας.

			[image: ]

			Εικόνα 3.2 Ο όγκος φλοιού πάχους dr είναι: dV =d(4πr3/3) = 4πr2dr.

			Στην εικόνα 3.3 απεικονίζονται γραφικά οι συναρτήσεις ακτινικής πιθανότητας 4πr2R2 για ορισμένα ατομικά τροχιακά του υδρογόνου.

			[image: ]

			Εικόνα 3.3 Γραφική παράσταση της συνάρτησης ακτινικής πιθανότητας 4πr2R2 για τα τροχιακά 1s, 2s, 2p, 3s και 3p και σχηματική παρουσίαση της αντίστοιχης κατανομής της ηλεκτρονιακής πυκνότητας (με τις λευκές περιοχές απεικονίζονται. οι κομβικές επιφάνειες).

			Με βάση τις γραφικές παραστάσεις των συναρτήσεων ακτινικής πιθανότητας 4πr2R2 (r) για τα τροχιακά 1s, 2s, 3s, 3p και 3d παρατηρούμε:

			
					Όταν r = 0, τότε 4πr2R2 = 0. Δηλαδή, η πιθανότητα να βρεθεί το ηλεκτρόνιο στον πυρήνα είναι μηδενική.

					Όταν η απόσταση r από τον πυρήνα είναι μεγάλη, τότε 4πr2R2 τείνει στο μηδέν. Δηλαδή, μακριά από τον πυρήνα έχει πολύ μικρή πιθανότητα να βρεθεί το ηλεκτρόνιο. 

					Τα μέγιστα των γραφικών παραστάσεων, όπου η πιθανότητα εύρεσης του ηλεκτρονίου σε σφαιρική επιφάνεια ακτίνας r είναι μεγίστη, μπορούν να συσχετιστούν με τις ακτίνες των τροχιών του Bohr. Για παράδειγμα το ηλεκτρόνιο του τροχιακού 1s έχει μέγιστη πιθανότητα να βρεθεί σε σφαιρική επιφάνεια ακτίνας 0,53 Å, όση υπολογίζεται ότι είναι η ακτίνα της πρώτης τροχιάς (Κ) του Bohr.

					Μεταξύ του πυρήνα και των μεγίστων κορυφών υπάρχουν περιοχές μηδενικής πιθανότητας εύρεσης των ηλεκτρονίων (σφαιρικές κομβικές επιφάνειες).

			

			Σε ένα τροχιακό ο αριθμός των κόμβων της αντίστοιχης ακτινικής συνάρτησής του είναι: n-l-1.

			H παρουσία μεγάλου αριθμού κόμβων αυξάνει την ηλεκτρονιακή πυκνότητα κοντά στον πυρήνα, με αποτέλεσμα να αυξάνεται η διεισδυτικότητα του τροχιακού. Αυτή είναι η βασική αιτία για τη σειρά των ενεργειακών επιπέδων των τροχιακών, π.χ. E(3s) < E(3p) < E(3d). Δηλαδή ισχύει ότι:

			Όσο περισσότερες είναι οι κομβικές επιφάνειες τόσο χαμηλότερη είναι η ενέργεια του αντίστοιχου τροχιακού.

			Στην εικόνα 3.4 απεικονίζεται η συνάρτηση ακτινικής πιθανότητας 4πr2R2 για το τροχιακό 3d. Για συγκριτικούς λόγους, στην ίδιο εικόνα, παρατίθενται οι αντίστοιχες συναρτήσεις ακτινικής πιθανότητας των 3s και 3p.

			[image: ]

			Εικόνα 3.4 Γραφική παράσταση της συνάρτησης ακτινικής πιθανότητας 4πr2R2 σε συνάρτηση με την απόσταση r από τον πυρήνα, για τα τροχιακά 3s, 3p και 3d.

			3.4. Γωνιακές συναρτήσεις Α(θ,φ)

			Η γωνιακή συνάρτηση Α(θ,φ) καθορίζει τη μορφή και τον προσανατολισμό του ηλεκτρονιακού νέφους στο χώρο. Για τα s τροχιακά η γωνιακή συνάρτηση Α(θ,φ) είναι ανεξάρτητη από τις γωνίες θ και φ. Αντίθετα, στα p τροχιακά, η γωνιακή συνάρτηση Α(θ,φ) εξαρτάται από τις γωνίες θ και φ.

			Στο τρισδιάστατο σύστημα, τα s τροχιακά παρίστανται ως σφαίρες. Η γραφική παράσταση Α(θ,φ) των τροχιακών px, py, pz είναι δύο εφαπτόμενες σφαίρες με σημείο επαφής τον πυρήνα, προσανατολισμένες κατά μήκος των αξόνων x, y και z, αντίστοιχα (Εικόνα 3.5). Από τις δύο αυτές σφαίρες, η μία αντιστοιχεί σε θετικές τιμές της γωνιακής συνάρτησης Α(θ,φ) και η άλλη σε αρνητικές τιμές. Μεταξύ των σφαιρών υπάρχει ένα κομβικό επίπεδο, όπου η γωνιακή συνάρτηση μηδενίζεται. 

			Γενικότερα, ο αριθμός των γωνιακών κόμβων (κομβικών επιφανειών) σε ένα τροχιακό ισού-ται με τον αζιμουθιακό κβαντικό αριθμό l. 

			Με την ίδια λογική προκύπτουν οι γραφικές παραστάσεις Α(θ,φ) των πέντε d ατομικών τροχιακών: dx2-y2, dz2, dxy, dxz, dyz. Κάθε d τροχιακό απεικονίζεται με τέσσερις κωδωνοειδείς λοβούς (εκτός από το dz2 που έχει δύο λοβούς και ένα δακτύλιο). Οι δύο από τους λοβούς αυτούς είναι θετικοί και οι άλλοι δύο αρνητικοί (στο dz2 οι δύο λοβοί είναι θετικοί και ο δακτύλιος αρνητικός).

			[image: ]

			Εικόνα 3.5 Γραφική παράσταση της γωνιακής συνάρτησης Α(θ, φ) για τα τροχιακά s, p και d.

			Με βάση την παραπάνω εικόνα 3.5, τα τροχιακά ταξινομούνται σε δύο κατηγορίες:

			
					τα συμμετρικά ή άρτια στα οποία η κυματοσυνάρτηση Ψ έχει το ίδιο αλγεβρικό πρόσημο σε σημεία συμμετρικά ως προς το κέντρο (σημείο τομής των αξόνων x, y, z), όπως συμβαίνει στα τροχιακά s και dz2.

					τα ασύμμετρα ή περιττά στα οποία η κυματοσυνάρτηση Ψ έχει το αντίθετο πρόσημο σε σημεία συμμετρικά ως προς το κέντρο, όπως συμβαίνει στα τροχιακά p. Δηλαδή, στις περιπτώσεις αυτές η κυματοσυνάρτηση αλλάζει πρόσημο από τον ένα λοβό του ατομικού τροχιακού στον άλλο.

			

			3.5. Συναρτήσεις γωνιακής πιθανότητας Α2(θ,φ)

			Όπως η συνάρτηση 4πr2R2 εκφράζει την πιθανότητα εύρεσης του ηλεκτρονίου στο φλοιό r - r+dr, το ίδιο και η συνάρτηση Α2(θ,φ) καθορίζει την πιθανότητα εύρεσης του ηλεκτρονίου στο χώρο με βάση τις συντεταγμένες θ και φ. Για τα τροχιακά s η ύψωση στο τετράγωνο δεν προκαλεί καμιά μεταβολή. Έτσι, το Α2(θ,φ) παρίσταται και πάλι με σφαίρα. Για τα p τροχιακά η ύψωση στο τετράγωνο προκαλεί μια επιμήκυνση των σφαιρών (αποκτούν κωδωνοειδή μορφή), ενώ οι τιμές των Α2(θ,φ) είναι προφανώς μόνο θετικές.

			Στην εικόνα 3.6 απεικονίζονταιοι γραφικές παραστάσεις των Α2(θ,φ) για τα s, p και d τροχιακά. Το θετικό πρόσημο της κυματοσυνάρτησης Α επισημαίνεται με μπλε γραμμοσκίαση της γραφικής παράστασης του τροχιακού.
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			Εικόνα 3.6 Γραφική παράσταση της συνάρτησης γωνιακής πιθανότηταςΑ2(θ,φ) για τα τροχιακά s, p και d.

			3.6. Γραφική παράσταση συναρτήσεων κατανομής πιθανότητας (ή πυκνότητας ηλεκτρονιακού νέφους) Ψ2

			Ένας πιο ακριβής τρόπος γραφικής παράστασης του Ψ2 μπορεί να γίνει με τις ισόπυκνες καμπύλες, δηλαδή με διαγράμματα ίσης ηλεκτρονιακής πυκνότητας (Εικόνα 3.7). Τα διαγράμματα αυτά προκύπτουν με λεπτομερείς υπολογισμούς μέσω της εξίσωσης Schrodinger. Είναι τομές τροχιακών αποτελούμενες από καμπύλες ίσης πιθανότητας εύρεσης του ηλεκτρονίου, όπως είναι τα τοπογραφικά διαγράμματα με τις ισοϋψείς καμπύλες. Οι τιμές που αναγράφονται στις καμπύλες εκφράζουν το κλάσμα της μέγιστης πιθανότητας ή το κλάσμα της μέγιστης ηλεκτρονιακής πυκνότητας. Στο ίδια εικόνα αναγράφονται οι κομβικές επιφάνειες, το μέγεθος του ηλεκτρονιακού νέφους, καθώς και το πρόσημο που έχει η κυματοσυνάρτηση Ψ. Επίσης, να παρατηρήσουμε ότι οι ισόπυκνες του ίδιου τροχιακού έχουν περίπου την ίδια εμφάνιση.

			[image: ]

			Εικόνα 3.7 Ισόπυκνες ηλεκτρονιακής κατανομής του τροχιακού 3pz για το άτομο του χλωρίου.

			3.7. Ένας απλός τρόπος απεικόνισης των τροχιακών

			Πρακτικά τα τροχιακά (τα τετράγωνα των τροχιακών για την ακρίβεια Ψ2) μπορούν να παρασταθούν με οριακές καμπύλες που περικλείουν το 90-99 % της πυκνότητας του ηλεκτρονιακού νέφους. Το σχήμα των περιγραμμάτων αυτών καθορίζεται από τα διαγράμματα των συναρτήσεων γωνιακής πιθανότητας Α2(θ,φ), ενώ το σχετικό μέγεθος τους καθορίζεται από τα διαγράμματα των συναρτήσεων ακτινικής πιθανότητας 4πr2R2. Ο πρόχειρος αυτός τρόπος παρουσίασης των τροχιακών στερείται θεωρητικής βάσης, έχει όμως το διπλό πλεονέκτημα ότι είναι εύκολο να σχεδιαστούν και ότι δείχνουν επίσης τον κομβικό τύπο του τροχιακού.

			Στην παρακάτω εικόνα δίνονται τα οριακά διαγράμματα 50% (που περικλείει το 50% του ηλεκτρονιακού νέφους) και 99% (που περικλείει το 99% του ηλεκτρονιακού νέφους) για τα τροχιακά sκαι 2pz.

			[image: ]

			Εικόνα 3.8 Σχηματική παρουσίαση των τροχιακών 1s και 2pz με οριακές καμπύλες που περικλείουν το 50% ή το 99% του ηλεκτρονιακού νέφους.
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			3Β ΣΧΗΜΑΤΙΚΗ ΠΑΡΑΣΤΑΣΗ ΑΤΟΜΙΚΩΝ ΤΡΟΧΙΑΚΩΝ - ΑΣΚΗΣΕΙΣ

			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			3.1 Σε ένα τροχιακό ο αριθμός των κόμβων της ακτινικής συνάρτησής του είναι:

			Α. ίσος με n,

			Β. ίσος με l,

			Γ. ίσος με n-l-1,

			Δ. ίσος με n-l-ml.

			3.2 Η επίλυση της εξίσωσης Schrödinger απαιτεί την εισαγωγή των κβαντικών αριθμών:

			Α. n, l

			Β. n, l και ml

			Γ. n, l, ml και ms

			Δ. μόνο του αζιμουθιακού l.

			3.3 Ο αριθμός των σφαιρικών κομβικών επιφανειών του τροχιακού 3s είναι:

			Α. δύο,

			Β. τρία,

			Γ. μηδέν,

			Δ. ένας.

			3.4 Ο αριθμός των γωνιακών κόμβων του τροχιακού 3dz2 είναι:

			Α. ένας,

			Β. δύο,

			Γ. τρία,

			Δ. μηδέν.

			3.5 Συμμετρικά ή άρτια τροχιακά είναι:

			Α. μόνο τα s τροχιακά,

			Β. τα s και pz,

			Γ. τα s και dz2,

			Δ. τα s, pz και dz2.

			3.6 Η γραφική παράσταση της γωνιακής συνάρτησης Α(θ,φ) που απεικονίζεται παρακάτω αφορά τα τροχιακά:

			[image: ]

			Α. pz

			Β. dz

			Γ. fz

			Δ. dz2

			3.7 Η διεισδυτικότητα των τροχιακών με κύριο κβαντικό αριθμό n=3 μεταβάλλεται ως εξής:

			Α. 3s < 3p < 3d,

			Β. 3d < 3p < 3s,

			Γ. 3s = 3p = 3d,

			Δ. 3s = 3p < 3d.

			3.8 Η οριακή επιφάνεια που καλύπτει το 99% του ηλεκτρονιακού νέφους για το 2s τροχιακό είναι μια σφαίρα με ακτίνα 500 pm. Η οριακή επιφάνεια που καλύπτει το 99% του ηλεκτρονιακού νέφους για το 1s τροχιακό είναι μια σφαίρα με ακτίνα:

			Α. 200 pm,

			Β. 500 pm,

			Γ. 600 pm,

			Δ. 800 pm.

			3.9 Η οριακή επιφάνεια που καλύπτει το 99% του ηλεκτρονιακού νέφους για το 2s τροχιακό είναι μια σφαίρα με ακτίνα 500 ppm. Η σφαίρα που περικλείει το 90% του ηλεκτρονιακού νέφους για το 2s ατομικό τροχιακό μπορεί να έχει ακτίνα:

			Α. 400 pm,

			Β. 500 pm,

			Γ. 900 pm,

			Δ. οποιαδήποτε απ’ αυτές.

			3.10 Σε μια περιοχή γύρω από ένα σημείο Α η πυκνότητα του ηλεκτρονιακού νέφους είναι μεγαλύτερη από αυτή που είναι γύρω από ένα σημείο Β. Τι σημαίνει αυτό;

			Α. Στην περιοχή Β κινούνται λιγότερα ηλεκτρόνια από ότι στην περιοχή Α. 

			Β. Τα ηλεκτρόνια ξοδεύουν λιγότερο χρόνο στην περιοχή Β.

			Γ. Το σημείο Β βρίσκεται πιο μακριά από τον πυρήνα του ατόμου.

			Δ. Η τιμή της κυματοσυνάρτησης Ψ στο σημείο Α είναι μεγαλύτερη από ότι η αντίστοιχη τιμή στο σημείο Α.

			3.11 Η παρακάτω γραφική παράσταση της συνάρτησης ακτινικής πιθανότητας 4πr2R2(r) αφορά το ατομικό τροχιακό:
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			Α. 2s,

			Β. 2p,

			Γ. 3s,

			Δ. 3d.

			3.12 Ποιο από τα παρακάτω διαγράμματα αποτελεί γραφική παράσταση της συνάρτησης ακτινικής πιθανότητας 4πr2R2 ενός 2s ηλεκτρονίου;
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			Α. α,

			Β. β,

			Γ. γ,

			Δ. δ.

			3.13 Ποια από τις παρακάτω εκφράσεις αποδίδει τη συνάρτηση ακτινικής πιθανότητας;

			Α. 4πrR2dr,

			Β. 4πr2R2dr,

			Γ. 4πr2Rdr,

			Δ. 4πrRdr.

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση 

			3.14 Το 2s τροχιακό έχει 2 σφαιρικές κομβικές επιφάνειες.

			3.15 Το 3s τροχιακό έχει 1 γωνιακό κόμβο.

			3.16 Όλα τα p τροχιακά είναι περιττά τροχιακά. 

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			3.17 Ποια τροχιακά χαρακτηρίζονται συμμετρικά ή άρτια τροχιακά και ποια ασύμμετρα ή περιττά τροχιακά; Ποια από τα παρακάτω τροχιακά είναι συμμετρικά και ποια ασύμμετρα s, dxy, dz2, py;

			3.18 Δίνεται η παρακάτω γραφική παράσταση της συνάρτησης ακτινικής πιθανότητας ηλεκτρονιακής κατανομής πυκνότητας για το άτομο του υδρογόνου. Με βάση το διάγραμμα αυτό να απαντήσετε στα εξής:

			α. Πόσους κόμβους έχει η συνάρτηση αυτή;

			β. Ποιος τύπος τροχιακού εμπλέκεται στην περίπτωση αυτή;

			γ. Τι είδος τροχιακό θα είχαμε αν υπήρχε ένας ακόμα κόμβος;
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			3.19 Πώς τα ηλεκτρόνια διασχίζουν τις κομβικές επιφάνειες; Για παράδειγμα πως ένα p ηλεκτρόνιο περνά από τον ένα λοβό στον άλλο; 

			3.20 Πόσοι κόμβοι υπάρχουν στην ακτινική και πόσοι στην γωνιακή συνάρτηση ενός 3d τροχιακού;

			3.21 Να κάνετε τις γραφικές παραστάσεις για τα τροχιακά 1s, 2s, 2p, 3s και 3p:

			α. της ακτινικής συνάρτησης R(r), 

			β. της ακτινικής πιθανότητας 4πr2R2(r),

			γ. της γωνιακής συνάρτησης Α(θ,φ),

			δ. της συνάρτησης γωνιακής πιθανότητας Α2(θ,φ).

			3.22 Τι καθορίζει η θέση της μέγιστης κορυφής στα παρακάτω διαγράμματα 4πr2R2 – r;
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			3.23 Παρακάτω δίνονται σχηματικά, με περιγράμματα (οριακές καμπύλες) ηλεκτρονιακής πυκνότητας, τα τροχιακά 4f. Να εξηγήσετε τι εκφράζουν οι παραστάσεις αυτές και πως προκύπτουν; Γιατί υπάρχουν επτά διαφορετικά f τροχιακά;
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			3.24 Τι πληροφορίες μας δίνουν οι ισόπυκνες καμπύλες ηλεκτρονιακής κατανομής;
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			3Γ ΣΧΗΜΑΤΙΚΗ ΠΑΡΑΣΤΑΣΗ ΑΤΟΜΙΚΩΝ ΤΡΟΧΙΑΚΩΝ - ΛΥΣΕΙΣ ΑΣΚΗΣΕΩΝ

			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			3.1

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Σε ένα τροχιακό ο αριθμός των κόμβων της αντίστοιχης ακτινικής συνάρτησής του είναι: n-l-1 (βλέπε εικόνα 3.1 στην ενότητα 3.1 της συνοπτικής θεωρίας).

			3.2

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Η επίλυση της εξίσωσης Schrödinger μπορεί να χωριστεί σε τρεις διαφορετικές εξισώσεις: την ακτινική, τη ζενιθιακή και την αζιμουθιακή που δίνουν αντίστοιχα τις λύσεις R(r), Θ(θ) και Φ(φ).Η Φ(φ) περιέχει την παράμετρο ml, της οποίας οι τιμές (0, ±1, ±2, ±3…) καθορίζονται από την απαίτηση της Φ(φ) να είναι μονότιμη συνάρτηση. Ανάλογα, η Θ(θ) περιέχει τις παραμέτρους l (0, 1, 2,…) και ml (0, ±1, ±2, ±3…), ενώ η R(r) περιέχει τις παραμέτρους n (1, 2, 3,..) και l (0,1, 2,…).

			3.3

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Σε ένα τροχιακό ο αριθμός των σφαιρικών κόμβων είναι: n-l-1. Στην προκειμένη περίπτωση είναι 3-0-1= 2.

			3.4

			Σωστή απάντηση: B

			Αιτιολόγηση: Ο αριθμός των γωνιακών κόμβων (κομβικών επιφανειών) σε ένα τροχιακό ισούται με τον αζιμουθιακό κβαντικό αριθμό l. Στην προκειμένη περίπτωση είναι l = 2.

			3.5

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Στα συμμετρικά ή άρτια τροχιακά η κυματοσυνάρτηση Ψ έχει το ίδιο αλγεβρικό πρόσημο σε σημεία συμμετρικά ως προς το κέντρο (σημείο τομής των αξόνων x, y, z), όπως συμβαίνει στα τροχιακά s και dz2.

			3.6

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Βλέπε συνοπτική θεωρία (ενότητα 3.4, εικόνα 3.5).

			3.7

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: H παρουσία μεγάλου αριθμού κόμβων (ο αριθμός των σφαιρικών κόμβων είναι: n-l-1) αυξάνει την ηλεκτρονιακή πυκνότητα κοντά στον πυρήνα, με αποτέλεσμα να αυξάνεται η διεισδυτικότητα του τροχιακού.

			3.8

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Το 1s τροχιακό έχει μικρότερο μέγεθος από το 2s τροχιακό.

			3.9

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Όσο μεγαλύτερο ποσοστό του ηλεκτρονιακού νέφους περικλείει η σφαίρα, τόσο μεγαλύτερη είναι η ακτίνα της (βλέπε εικόνα 3.8 συνοπτικής θεωρίας).

			3.10

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Η πιθανότητα να βρεθεί το ηλεκτρόνιο στο σημείο Β είναι μικρότερη από αυτή του να βρίσκεται στο σημείο Α. Συνεπώς, το ηλεκτρόνιο ξοδεύει λιγότερο χρόνο στην περιοχή Β.

			3.11

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Το διάγραμμα παρουσιάζει 2 κόμβους. Με δεδομένο ότι ο αριθμός των σφαιρικών κόμβων είναι n-l-1 έχουμε: Α. 2-0-1=1, Β. 2-1-1 =0, Γ. =3-0-1=2, Δ. 3-2-1=0.

			3.12

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Βλέπε εικόνα 3.3, ενότητα 3.3, συνοπτικής θεωρίας.

			3.13

			Σωστή απάντηση: B

			Αιτιολόγηση: Βλέπε ενότητα 3.3 συνοπτικής θεωρίας.

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση 

			3.14

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Σε ένα τροχιακό ο αριθμός των σφαιρικών κόμβων είναι: n-l-1. 

			Στην προκειμένη περίπτωση 3-0-1=2.

			3.15

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Σε ένα τροχιακό ο αριθμός των γωνιακών κόμβων είναι ίσος με τον αζιμουθιακό κβαντικό αριθμό, l. Στην προκειμένη περίπτωση l = 0.

			3.16

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Στα ασύμμετρα ή περιττά τροχιακά η κυματοσυνάρτηση Ψ έχει το αντίθετο πρόσημο σε σημεία συμμετρικά ως προς το κέντρο (σημείο τομής των αξόνων x, y, z). Αυτό συμβαίνει στα p τροχιακά, αφού η κυματοσυνάρτηση Ψ αλλάζει πρόσημο από τον ένα λοβό του ατομικού τροχιακού στον άλλο (βλέπε εικόνα 3.5, ενότητα 3.4 συνοπτικής θεωρίας).

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			3.17

			Απάντηση: Βλέπε συνοπτική θεωρία ενότητα 3.4. Συμμετρικά είναι τα τροχιακά s, dxy, dz2 και ασύμμετρο είναι το py.

			3.18

			Απάντηση: Με βάση τη θεωρία μεταξύ του πυρήνα και των μεγίστων κορυφών υπάρχουν περιοχές μηδενικής πιθανότητας εύρεσης των ηλεκτρονίων που ονομάζονται σφαιρικές κομβικές επιφάνειες. Στο γράφημα υπάρχει 1 κόμβος. Σε ένα τροχιακό ο αριθμός των κόμβων είναι: n-l-1. Κατόπιν τούτων, ο τύπος του τροχιακού που εμπλέκεται στην περίπτωση αυτή είναι το 2s. Το τροχιακό που έχει 2 κόμβους είναι το 3s. 

			3.19

			Απάντηση: Ερμηνεία στο παραπάνω θέμα μπορεί να δοθεί εφόσον θεωρήσουμε το ηλεκτρόνιο κύμα και όχι σωματίδιο. Τα τροχιακά είναι κυματοσυναρτήσεις που περιγράφουν κύματα. Απλό παράδειγμα συνάρτησης που περιγράφει κύμα είναι η y = ημθ. Η συνάρτηση αυτή μηδενίζεται όταν θ = π ή θ =2π κλπ. Κατ’ αυτή την έννοια οι κυματοσυναρτήσεις μηδενίζονται για ορισμένες τιμές των μεταβλητών τους.

			3.20

			Απάντηση: Ο αριθμός των σφαιρικών κομβικών επιφανειών στην ακτινική συνάρτηση δίνεται από τη σχέση:

			
					αριθμός κόμβων = n-l-1

			

			όπου, n ο κύριος κβαντικός αριθμός του τροχιακού, που στην προκειμένη περίπτωση είναι 3 και l αζιμουθιακός κβαντικός αριθμός, που στην προκειμένη περίπτωση είναι 2. Κατόπιν τούτων ο αριθμός των κόμβων στην ακτινική συνάρτηση είναι: 3-2-1 = 0.

			Όσον αφορά τον αριθμό των κομβικών επιφανειών στη γωνιακή συνάρτηση, αυτός ισούται με τον αζι-μουθιακό κβαντικό αριθμό l. Δηλαδή στην προκειμένη περίπτωση ισούται με 2.

			3.21

			Απάντηση: Βλέπε σχήματα 3.1, 3.3, 3.5 και 3.6 της συνοπτικής θεωρίας.

			3.22

			Απάντηση: Η θέση της μέγιστης κορυφής στα διαγράμματα 4πr2R2(r) – r συσχετίζονται με τις κυκλικές τροχιές του Bohr. Συγκεκριμένα μας δίνουν την ακτίνα Bohr. Έτσι, προκύπτει α0 για το 1s ηλεκτρόνιο, 4α0 για το 2s και 9α0 για το 3s.

			3.23

			Απάντηση: Οι οριακές καμπύλες περικλείουν το 90-99 % της πυκνότητας του ηλεκτρονιακού νέφους. Το σχήμα των περιγραμμάτων αυτών καθορίζεται από τα διαγράμματα των συναρτήσεων γωνιακής πιθανότητας Α2(θ,φ), ενώ το σχετικό μέγεθος τους καθορίζεται από τα διαγράμματα των συναρτήσεων ακτινικής πιθανότητας 4πr2R2. Τα τροχιακά f έχουν αζιμουθιακό κβαντικό αριθμό l = 3. Συνεπώς ο μαγνητικός κβαντικός αριθμός μπορεί να λάβει τις τιμές ml = -3,-2,-1, 0, +1, +2, +3. Με αποτέλεσμα να προκύπτουν 7 τροχιακά.

			3.24

			Απάντηση: Είναι διαγράμματα ίσης ηλεκτρονιακής πυκνότητας, όπως είναι τα τοπογραφικά διαγράμματα με τις ισοϋψείς καμπύλες, που προκύπτουν με λεπτομερείς υπολογισμούς μέσω της εξίσωσης Schrödinger. Οι τιμές που αναγράφονται στις καμπύλες εκφράζουν το κλάσμα της μέγιστης πιθανότητας ή το κλάσμα της μέγιστης ηλεκτρονιακής πυκνότητας.
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			4Α ΠΟΛΥΗΛΕΚΤΡΟΝΙΑΚΑ ΑΤΟΜΑ - ΣΥΝΟΠΤΙΚΗ ΘΕΩΡΙΑ


			Σύνοψη

			Στο Α΄ μέρος του κεφαλαίου καταγράφονται οι παράγοντες που καθορίζουν την ενέργεια των τροχιακών των πολυηλεκτρονιακών ατόμων. Δίνονται οι κανόνες που καθορίζουν την ηλεκτρονιακή δόμηση: αρχή ελάχιστης ενέργειας, απαγορευτική αρχή του Pauli και κανόνας του Hund. Με βάση την ηλεκτρονιακή δόμηση των ατόμων γίνεται ταξινόμηση των υλικών σε διαμαγνητικά, παραμαγνητικά και σιδηρομαγνητικά. Τέλος δίνονται οι κανόνες Slater για τον προσδιορισμό του δραστικού πυρηνικού φορτίου και κατ’ επέκταση της ενέργειας ιοντισμού, της ατομικής ακτίνας και της ηλεκτρονιοσυγγένειας . Στο Β΄ μέρος του κεφαλαίου δίνονται ερωτήσεις ανοικτού και κλειστού τύπου και στο Γ΄ μέρος δίνονται οι απαντήσεις με αναλυτικές εξηγήσεις για την εμπέδωση της θεωρίας.

			Προαπαιτούμενη γνώση

			Προαπαιτούμενη γνώση είναι το 1ο κεφάλαιο του βιβλίου Χημείας Λυκείου θετικής κατεύθυνσης.

			4.1.Προσεγγίσεις για τα πολυηλεκτρονιακά άτομα

			Στα πολυηλεκτρονιακά άτομα, η εξίσωση Schrödinger γίνεται πιο πολύπλοκη και δεν μπορεί να λυθεί επακριβώς, αφού στα πολυηλεκτρονιακά άτομα δεν υπάρχουν μόνο αλληλοεπιδράσεις ηλεκτρονίου - πυρήνα, αλλά και αλληλοεπιδράσεις ηλεκτρονίου - ηλεκτρονίου. Όμως, με κατάλληλες προσεγγίσεις είναι δυνατό να προκύψουν λύσεις ικανοποιητικής ακρίβειας.

			Μια προσεγγιστική μέθοδος είναι να θεωρήσουμε ότι κάθε ηλεκτρόνιο στα πολυηλεκτρονιακά άτομα υφίσταται μια κατά μέσο όρο άπωση, προερχόμενη από τα υπόλοιπα ηλεκτρόνια προς όλες τις κατευθύνσεις. Έτσι, κάθε ηλεκτρόνιο κινείται στο δικό του χώρο υπό τις ελκτικές δυνάμεις του πυρήνα και τις απωστικές δυνάμεις που προκαλούν τα υπόλοιπα ηλεκτρόνια και κάθε ηλεκτρόνιο εκφράζεται με τα γνωστά: τροχιακά, συναρτήσεις πιθανότητας, κβαντικούς αριθμούς κλπ., που αναφέρθηκαν στο άτομο του υδρογόνου.

			4.2. Ενέργεια τροχιακών πολυηλεκτρονιακών ατόμων

			Οι ελκτικές δυνάμεις μεταξύ πυρήνα και ηλεκτρονίου συμβάλλουν στη μείωση της ενέργειας του ηλεκτρονίου και συσχετίζονται με την τιμή του κύριου κβαντικού αριθμού n. Όσο η τιμή του n αυξάνεται, τόσο η ενέργεια του ηλεκτρονίου αυξάνεται. Αντίθετα, οι απωστικές δυνάμεις ηλεκτρονίου - ηλεκτρονίου συμβάλλουν στην αύξηση της ενέργειας του ηλεκτρονίου και συσχετίζονται με τον αζιμουθιακό κβαντικό αριθμό l. Όσο η τιμή του l αυξάνεται, τόσο η ενέργεια του ηλεκτρονίου μειώνεται.

			Στο υδρογόνο και υδρογονοειδή η ενέργεια των τροχιακών καθορίζεται αποκλειστικά και μόνο από τον κύριο κβαντικό αριθμό n. Όπως φαίνεται στο αριστερό διάγραμμα της εικόνας 4.1, όλα τα τροχιακά της ίδιας στιβάδας έχουν την ίδια ενέργεια, ανεξάρτητα από την υποστιβάδα στην οποία ανήκουν. Τα τροχιακά αυτά ενός ατόμου που έχουν ίση ενέργεια, παρόλο που ανήκουν σε διαφορετικές υποστιβάδες, χαρακτηρίζονται ως εκφυλισμένα.

			Στα πολυηλεκτρονιακά άτομα ο εκφυλισμός αυτός αίρεται λόγω των αλληλοεπιδράσεων ηλεκτρονίου - ηλεκτρονίου. Στις περιπτώσεις αυτές η ενέργεια των τροχιακών εξαρτάται τόσο από τον κύριο κβαντικό αριθμό n, όσο και από τον αζιμουθιακό κβαντικό αριθμό l, όπως φαίνεται στην εικόνα 4.1. Με βάση την εικόνα 4.1 παρατηρούμε ότι:

			
					όσο μεγαλώνει ο κύριος κβαντικός αριθμός, τόσο πυκνώνουν οι ενεργειακές στάθμες των τροχιακών, 

					οι ενέργειες των τροχιακών τείνουν να ελαττωθούν με την αύξηση του ατομικού αριθμού,

					η ενέργεια των τροχιακών των πολυηλεκτρονιακών ατόμων καθορίζεται από το άθροισμα n+l και όσο μικρότερο είναι το άθροισμα n+l, τόσο μικρότερη είναι η ενέργεια του τροχιακού, 

					όσο η τιμή του κύριου κβαντικού αριθμού αυξάνεται, τόσο η εξάρτηση της ενέργειας των τροχιακών από τον αζιμουθιακό κβαντικό αριθμό l γίνεται σημαντικότερη. Αυτό τελικά οδηγεί σε αναστροφές των ενεργειακών επιπέδων. Έτσι για παράδειγμα ισχύει Ε4s<Ε3d.
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			Εικόνα 4.1 Ενεργειακές στάθμες των τροχιακών του Η (αριστερά) και των πολυηλεκτρονιακών ατόμων Li, Na, K (δεξιά).

			4.2.1. Διείσδυση και θωράκιση ηλεκτρονίων

			Η άρση του εκφυλισμού στο ενεργειακό διάγραμμα των πολυηλεκτρονιακών ατόμων μπορεί να ερμηνευθεί με βάση το φαινόμενο της διείσδυσης και θωράκισης (ή προάσπισης) των ηλεκτρονίων. 

			Η διείσδυση εκφράζει την ικανότητα που έχει το ηλεκτρόνιο να προσεγγίζει τον πυρήνα του ατόμου. Όσο μεγαλύτερη είναι η διεισδυτικότητα ενός ηλεκτρονίου, τόσο μικρότερη είναι η ενέργειά του. 

			Η θωράκιση ή προάσπιση ενός ηλεκτρονίου προκαλείται από τα «εσωτερικά» ηλεκτρόνια του ατόμου με αποτέλεσμα να επιφέρεται απομάκρυνση του ηλεκτρονίου από τον πυρήνα, δηλαδή, αύξηση της ενέργειας του.

			4.2.2. Άρση του εκφυλισμού των τροχιακών

			Με βάση τις καμπύλες ακτινικής πιθανότητας 4πr2R2(r) προκύπτει ότι το 3s ηλεκτρόνιο έχει μεγαλύτερη διεισδυτικότητα από το 3p (Εικόνα 3.4). Δηλαδή, τα 3s ηλεκτρόνια θωρακίζονται λιγότερο σε σχέση με τα 3p, γι’ αυτό το 3s τροχιακό έχει χαμηλότερη ενέργεια από το 3p. Με την ίδια λογική αποδεικνύεται ότι Ε3p<E3d.

			4.2.3. Ενεργειακές αναστροφές και αναστολή αυτών μετά τη συμπλήρωση των τροχιακών

			Από τις γραφικές παραστάσεις των συναρτήσεων ακτινικής πιθανότητας (Εικόνα 3.4) προκύπτει ότι το ηλεκτρόνιο 4s έχει μεγάλη διεισδυτικότητα και συνεπώς θωρακίζεται λιγότερο από το 3d. Συνεπώς το 4s βρίσκεται πλησιέστερα στον πυρήνα και έχει μικρότερη ενέργεια από το 3d (E4s<Ε3d).

			Το φαινόμενο αυτό όπου τροχιακό μικρότερου κύριου κβαντικού εμφανίζεται με μεγαλύτερη ενέργεια ονομάζεται ενεργειακή αναστροφή.

			Η αναστροφή των ενεργειακών σταθμών αναστέλλεται, δηλαδή γίνεται Ε3d < E4s, μετά τη συμπλήρωση των τροχιακών. Αυτό συμβαίνει επειδή τα 3d ηλεκτρόνια στην περίπτωση αυτή έλκονται ισχυρότερα λόγω αντίστοιχης αύξησης του πυρηνικού φορτίου, ενώ τα 4s δεν αποτελούν μέρος των εσωτερικών ηλεκτρονίων, ώστε να προκαλέσουν θωράκιση. Με την ίδια λογική ερμηνεύονται και άλλες περιπτώσεις ενεργειακής αναστροφής, π.χ. E5s < Ε4d, καθώς και η αναστολή της αναστροφής μετά την πλήρωση των τροχιακών.

			4.2.4. Η σταθερότητα συμπληρωμένων και ημισυμπληρωμένων υποστιβάδων

			Σε ορισμένες περιπτώσεις, η συμπλήρωση των ατομικών τροχιακών αποκλίνει από τη σειρά που αυτή καθορίζεται με βάση τις ενεργειακές τους στάθμες. Για παράδειγμα, πειραματικά αποδεικνύεται ότι ισχύει:

			Cr: [Ar] 3d5 4s1 και όχι [Ar] 3d4 4s2

			Cu: [Ar] 3d10 4s1 και όχι [Ar] 3d9 4s2

			Τα παραπάνω δικαιολογούνται με βάση την αρχή της μεγίστης σταθερότητας των συμπληρωμένων και ημισυμπληρωμένων υποστιβάδων σύμφωνα με την οποία αυξημένη σταθερότητα επιδεικνύουν οι συμπληρωμένες και ημισυμπληρωμένες υποστιβάδες.

			Θα πρέπει βέβαια να παρατηρήσουμε ότι η αρχή της μεγίστης σταθερότητας μπορεί να οδηγήσει σε εσφαλμένα αποτελέσματα, όπως για παράδειγμα ότι ο Cu+ (με δομή d10) είναι σταθερότερος του Cu2+ (με δομή d9) ή ότι το Cr+ (με δομή d5) είναι σταθερότερος του Cr3+ (με δομή d3), τα οποία δεν ισχύουν.

			4.2.5. Η επίδραση του ατομικού αριθμού στην ενέργεια των υποστιβάδων

			Όπως φαίνεται στο εικόνα 4.1, η αύξηση του ατομικού αριθμού Z τείνει να μειώσει την ενέργεια του τροχιακού.

			4.3. Κανόνες για την ηλεκτρονιακή δόμηση των ατόμων

			4.3.1. Αρχή ελάχιστης ενέργειας

			Σύμφωνα με την αρχή της ελάχιστης ενέργειας, κατά την ηλεκτρονιακή δόμηση ενός πολυηλεκτρονιακού ατόμου, τα ηλεκτρόνια οφείλουν να καταλάβουν τροχιακά με τη μικρότερη ενέργεια, ώστε να αποκτήσουν τη μεγίστη σταθερότητα στη θεμελιώδη τους (βασική) κατάσταση.

			Όπως ήδη έχει αναφερθεί η ενέργεια των υποστιβάδων εξαρτάται από τον ατομικό αριθμό του στοιχείου. Ωστόσο, η παρακάτω σειρά πλήρωσης των υποστιβάδων (Εικόνα 4.2) είναι περίπου σωστή για τα περισσότερα άτομα:
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			Εικόνα 4.2 Μνημονικό σχήμα σειράς πλήρωσης των ατομικών τροχιακών, σύμφωνα με την αρχή ελάχιστης ενέργειας.

			4.3.2. Απαγορευτική αρχή του Pauli

			Σύμφωνα με την απαγορευτική αρχή του Pauli είναι αδύνατο να υπάρχουν στο ίδιο άτομο δύο ηλεκτρόνια με την ίδια τετράδα κβαντικών αριθμών (n, l, ml, ms). Συνεπώς, δεν μπορεί ένα τροχιακό να χωρέσει πάνω από δύο ηλεκτρόνια. 

			Με βάση αυτή την αρχή, προκύπτει ο μέγιστος αριθμός ηλεκτρονίων που έχει μια υποστιβάδα, όπως φαίνεται παρακάτω (Πίνακας 4.1):
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			Πίνακας 4.1 Μέγιστος αριθμός ηλεκτρονίων ανά υποστιβάδα.

			4.3.3. Κανόνας του Hund (ή κανόνας μεγίστης πολλαπλότητας)

			Ηλεκτρόνια που καταλαμβάνουν τροχιακά της ίδιας ενέργειας (της ίδιας υποστιβάδας) έχουν κατά προτίμηση παράλληλα spin.

			Κατά αυτό τον τρόπο εξασφαλίζεται ο μέγιστος δυνατός αριθμός ασύζευκτων ηλεκτρονίων (μονήρων ηλεκτρονίων). Ο αριθμός των ασύζευκτων ηλεκτρονίων αυξημένος κατά μια μονάδα ονομάζεται πολλαπλότητα της υποστιβάδας. 

			Για παράδειγμα στο άτομο του αζώτου 7Ν η κατανομή των ηλεκτρονίων σε τροχιακά είναι:
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			Η ισχύς του εμπειρικού κανόνα του Hund επιβεβαιώνεται με μέτρηση της μαγνητικής επιδεκτικότητας των στοιχείων σε συνάρτηση με τον αριθμό των ασύζευκτων (μονήρων) ηλεκτρονίων που διαθέτουν τα άτομα τους.

			Το ηλεκτρόνιο συμπεριφέρεται σαν ένας μικροσκοπικός μαγνήτης. Σε ένα ζεύγος ηλεκτρονίων τα μαγνητικά πεδία, που δημιουργούνται από τα δύο ηλεκτρόνια, είναι αντίθετα και αλληλοαναιρούνται. Αντίθετα, τα άτομα που έχουν μονήρη ηλεκτρόνια χαρακτηρίζονται ως μαγνητικά.

			Τα υλικά ανάλογα με τη μαγνητική τους συμπεριφορά διακρίνονται σε:

			
					Διαμαγνητικά, που δεν διαθέτουν μαγνητικά άτομα, δηλαδή άτομα με μονήρη ηλεκτρόνια, π.χ. NaCl. Οι ουσίες αυτές απωθούνται ελαφρά από τους μαγνήτες.

					Παραμαγνητικά, που διαθέτουν μαγνητικά άτομα (έχουν μονήρη ηλεκτρόνια), π.χ. το αέριο Ο2 και ο CuSO4. Ωστόσο, απουσία εξωτερικού μαγνητικού πεδίου δεν παρουσιάζουν μαγνήτιση, επειδή στο σύνολο τους τα άτομα δεν εμφανίζουν μαγνητική ροπή. Παρουσία όμως εξωτερικού μαγνητικού πεδίου, τα μαγνητικά δίπολα προσανατολίζονται μερικώς με αποτέλεσμα οι ουσίες να έλκονται από τους μαγνήτες. 

					Σιδηρομαγνητικά. Διαθέτουν άτομα με ασύζευκτα ηλεκτρόνια. Διαφοροποιούνται από τα παραμαγνητικά επειδή εμφανίζουν έντονη μαγνήτιση, λόγω αυθόρμητου προσανατολισμού των μαγνητικών τους δίπολων (απουσία εξωτερικού πεδίου). Τη συμπεριφορά αυτή έχουν ο Fe, Co και Ni τα οποία έλκονται ισχυρά από τους μαγνήτες.

			

			4.4. Κανόνες SLATER

			Στα πολυηλεκτρονιακά άτομα οι ενεργειακές στάθμες των τροχιακών είναι δύσκολο να προσδιοριστούν ποσοτικά. Γενικώς η ενέργεια των τροχιακών ελαττώνεται με την αύξηση του ατομικού αριθμού Ζ. Όμως, η εξάρτηση αυτή της ενέργειας από τον ατομικό αριθμό δεν είναι κανονική και οφείλεται στους διαφορετικούς βαθμούς θωράκισης των ηλεκτρονίων στα διάφορα τροχιακά. 

			Ο Slater πρότεινε μια σειρά εμπειρικών κανόνων για τον προσδιορισμό του δραστικού πυρηνικού φορτίου Ζ* που εξασκείται σε ένα «εξωτερικό» ηλεκτρόνιο, λόγω προάσπισης που προκαλούν τα «εσωτερικά» ηλεκτρόνια. Σύμφωνα με τη θεωρία Slater που βασίζεται σε πειραματικά δεδομένα (π.χ. προσδιορισμοί ενέργειας ιοντισμού), η διεισδυτικότητα και κατ’ επέκταση η ενέργεια του τροχιακού καθορίζεται από το δραστικό πυρηνικό φορτίο Ζ*, που ορίζεται ως η διαφορά:

			Ζ* = Ζ - S

			όπου, S η σταθερά προάσπισης ή θωράκισης.

			Η σταθερά S υπολογίζεται με βάση τους παρακάτω εμπειρικούς κανόνες:

			
					Γράφονται οι ηλεκτρονιακές διαμορφώσεις των ατόμων σε ομάδες με την εξής σειρά:	Ομάδα1: 1s
	Ομάδα 2: 2s και 2p
	Ομάδα 3: 3s και 3p
	Ομάδα 4: 3d
	Ομάδα 5: 4s και 4p
	Ομάδα 6: 4d
	Ομάδα 7: 4f
	Ομάδα 8: 5s και 5p κλπ.



					Ηλεκτρόνια που βρίσκονται σε ομάδα μεγαλύτερη από την ομάδα του ηλεκτρονίου που εξετάζουμε δεν συνεισφέρουν στη θωράκιση (S = 0).

					Για τα ηλεκτρόνια που ανήκουν στα τροχιακά ns και np ισχύει:	Κάθε ηλεκτρόνιο που ανήκει στην ίδια ομάδα με το εξεταζόμενο ηλεκτρόνιο συνεισφέρει στη θωράκιση κατά S = 0,35. Εξαιρείται το 1s ηλεκτρόνιο που συνεισφέρει S = 0,30.
	Τα ηλεκτρόνια των n-1 τροχιακών συνεισφέρουν το καθένα προάσπιση S = 0,85. 
	Τα ηλεκτρόνια των n-2 τροχιακών (ή αυτά που ανήκουν σε ακόμα χαμηλότερες στιβάδες) συνεισφέρουν το καθένα στη σταθερά προάσπισης κατά S =1,00.



					Για τα ηλεκτρόνια που ανήκουν στα τροχιακά nd ή nf ισχύει:	Κάθε ηλεκτρόνιο που ανήκει στην ίδια ομάδα με το nd ή nf συνεισφέρει στη θωράκιση κατά S = 0,35.
	Κάθε ηλεκτρόνιο που βρίσκεται σε χαμηλότερη ομάδα από την nd ή nf συνεισφέρει στη θωράκιση κατά S = 1,00.



			

			Με βάση τους κανόνες του Slater για τον προσδιορισμό του δραστικού πυρηνικού φορτίου Ζ*, υπολογίζεται η ενέργεια ιοντισμού, η ατομική ακτίνα και η ηλεκτρονιοσυγγένεια. Για περισσότερη ακρίβεια, το δραστικό πυρηνικό φορτίο προσδιορίζεται με τους κανόνες Clemendi και Raimondi.

		

	
		
			Πίνακας αντιστοίχισης ελληνόγλωσσων - ξενόγλωσσων όρων
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							Pauli exclusion principle
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					Το πολυηλεκτρονιακό άτομο

					Αρχή ελαχίστης ενέργειας

					Απαγορευτική Αρχή του Pauli

					The Aufbau Principle

					Διείσδυση ηλεκτρονίων και θωράκιση
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			4Β ΠΟΛΥΗΛΕΚΤΡΟΝΙΑΚΑ ΑΤΟΜΑ - ΑΣΚΗΣΕΙΣ


			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			4.1 Ποια από τις παρακάτω ηλεκτρονιακές δομές αναφέρεται στο άτομο 7Ν στη θεμελιώδη του κατάσταση;

			Α. ↑↓↑↓↑↓↑

			Β. ↑↓↑↑↑↑↑

			Γ. ↑↓↑↓↑↑↑

			Δ. ↑↓↑↓↑↓       ↑

			4.2 Ο μέγιστος αριθμός ηλεκτρονίων σε μια στιβάδα προκύπτει με εφαρμογή:

			Α. της απαγορευτικής αρχής του Pauli,

			Β. του κανόνα μεγίστης πολλαπλότητας,

			Γ. της αρχής ελάχιστης ενέργειας,

			Δ. της αρχής aufbau.

			4.3 Ποια από τις παρακάτω ηλεκτρονιακές δομήσεις έχει την ελάχιστη ενέργεια; 

			Α. ↑↓↑      

			Β. ↑↓↑         

			Γ. ↑↑↑      

			Δ. ↓↑↓      

			4.4 Η ενέργεια ενός τροχιακού: 

			Α. ελαττώνεται με την αύξηση του ατομικού αριθμού,

			Β. αυξάνεται με την αύξηση του ατομικού αριθμού,

			Γ. δεν εξαρτάται από τον ατομικό αριθμό,

			Δ. καθορίζεται από την αρχή της ελάχιστης ενέργειας.

			4.5 H ηλεκτρονιακή δόμηση του Fe3+ είναι: (δίνεται Ζ σιδήρου 26)

			[image: ]

			4.6 Τη μεγαλύτερη ενέργεια έχει το ηλεκτρόνιο με την παρακάτω τετράδα κβαντικών αριθμών: 

			Α. n = 4, l =0, ml = 0, ms = +1/2,

			Β. n = 3, l =2, ml = 1, ms = +1/2,

			Γ. n = 3, l =2, ml = -2, ms = -1/2,

			Δ. n = 3, l =1, ml = 1, ms = -1/2.

			4.7 Ποια από τις παρακάτω ουσίες είναι παραμαγνητική στη θεμελιώδη του κατάσταση; 

			Α. 2He,

			Β. 4Be,

			Γ. 6C,

			Δ. 11Na+.

			4.8 Ποια από την παρακάτω τριάδα κβαντικών αριθμών δεν είναι επιτρεπτή; 

			Α. n = 4, l = 3, ml = 0,

			Β. n = 4, l = 2, ml = 1,

			Γ. n = 4, l = 4, ml = 1,

			Δ. n = 4, l = 1, ml = 0.

			4.9 Ποιο ζευγάρι από τα παρακάτω ιόντα έχει τον ίδιο βαθμό παραμαγνητισμού; 

			Α. Cu2+, Ti3+

			Β. Mn2+, Cu2+

			Γ. Ti4+, Cu2+

			Δ. Ti3+, Ni2+

			Δίνονται οι ατομικοί αριθμοί: 29Cu, 22Ti, 25Mn, 28Ni

			4.10 Ο μέγιστος αριθμός ηλεκτρονίων με κύριο κβαντικό αριθμό n =3  και μαγνητικό κβαντικό αριθμό του spin ms = -1/2 είναι: 

			Α. 5

			Β. 7

			Γ. 9 

			Δ. 11

			4.11 Ποια από τις παρακάτω προτάσεις που αφορούν το άτομο του υδρογόνου είναι ορθή; 

			Α. Τα 3s τροχιακά έχουν μικρότερη ενέργεια από τα 3p τροχιακά.

			Β. Τα 3p τροχιακά έχουν μικρότερη ενέργεια από τα 3d τροχιακά. 

			Γ. Τα 3s και 3p τροχιακά έχουν μικρότερη ενέργεια από τα 3d τροχιακά.

			Δ. Τα 3s, 3p και 3d τροχιακά έχουν την ίδια ενέργεια.

			4.12 Σε ένα πολυηλεκτρονιακό άτομο, ποια από τα ακόλουθα τροχιακά που περιγράφονται με τρεις κβαντικούς αριθμούς έχουν την ίδια ενέργεια απουσία ηλεκτρικού και μαγνητικού πεδίου; 

			
					α) n = 1, l = 0, ml = 0 

					β) n = 2, l = 0, ml = 0 

					γ) n = 2, l = 1, ml = 1

					δ) n = 3, l = 2, ml = 1

					ε) n = 3, l = 2, ml = 0

			

			Α. α και β, 

			Β. β και γ,

			Γ. γ και δ,

			Δ. δ και ε.

			4.13 Ποιο από τα άτομα 15P, 24Cr, 38Sr, 44Ru είναι διαμαγνητικό στη θεμελιώδη του κατάσταση;

			Α. 15P 

			Β. 24Cr

			Γ. 38Sr

			Δ. 44Ru

			4.14 Οι κβαντικοί αριθμοί του ηλεκτρονίου της εξωτερική στιβάδας του ατόμου του 29Cu στη θεμελιώδη του κατάσταση είναι: 

			Α. 3, 2, 2, + 1/2

			Β. 4, 1, 1, + 1/2

			Γ. 4, 2, 2, + 1/2

			Δ. 4, 0, 0, + 1/2

			4.15 Με κύριο κβαντικό αριθμό n = 3 και αζιμουθιακό κβαντικό αριθμό l = 2 ο επιτρεπτός αριθμός τροχιακών είναι: 

			Α. 7

			Β. 5

			Γ. 3

			Δ. 0

			4.16 Για το άτομο του 24Cr ο αριθμός των ηλεκτρονίων με αζιμουθιακό κβαντικό αριθμό l = 1 και l = 2 είναι αντίστοιχα: 

			Α. 12 και 4,

			Β. 12 και 5,

			Γ. 16 και 4,

			Δ. 16 και 5.

			4.17 Ο μέγιστος αριθμός ηλεκτρονίων με κύριο κβαντικό αριθμό n = 3 και μαγνητικό κβαντικό αριθμό του spin ms = -1/2 είναι: 

			Α. 5

			Β. 7

			Γ. 9

			Δ. 11

			4.18 Ποιο από τα παρακάτω ζεύγη ιόντων έχει τον ίδιο βαθμό παραμαγνητισμού; 

			Α. 29Cu2+, 22Ti3+

			Β. 25Mn2+, 29Cu2+

			Γ. 22Ti4+, 29Cu2+

			Δ. 22Ti3+, 28Ni2+

			4.19 Μια ουσία έχει την παρακάτω συμπεριφορά υπό την επίδραση μαγνητικού πεδίου.

			[image: ]

			Η ουσία αυτή: 

			Α. είναι παραμαγνητική, 

			Β. είναι διαμαγνητική,

			Γ. είναι σιδηρομαγνητική, 

			Δ. έχει μαγνητικά άτομα, δηλαδή άτομα με μονήρη ηλεκτρόνια.

			4.20 Η ηλεκτρονιακή δομή της πρώτης διεγερμένης κατάστασης του 11Na+ είναι: 

			Α. [Ne]

			Β. [Ne]3p1

			Γ. [Ne]4s1

			Δ. 1s2 2s2 2p5 3s1

			4.21 Το τροχιακό με κβαντικούς αριθμούς n = 2, l = 1, ms = 0, παριστάνεται:

			A. 1s

			B. 2s

			Γ. 2px

			Δ. 2pz

			4.22 Το ιόν που έχει το μεγαλύτερο αριθμό μονήρων ηλεκτρονίων, είναι:

			A. 25Mn3+

			B. 26Fe3+

			Γ. 27Co3+

			Δ. 28Ni2+

			4.23 Ο αριθμός ηλεκτρονίων στο άτομο 18Αr που έχουν ml = +1, είναι:

			Α. 2

			Β. 4

			Γ. 6

			Δ. 12

			4.24 Σε πόσα στοιχεία το τελευταίο ηλεκτρόνιο μπορεί να έχει κβαντικούς αριθμούς n = 4 και l = 1

			Α. 2

			Β. 6

			Γ. 10

			Δ. 14

			4.25 Παραμαγνητικό(ά) από τα επόμενα είναι:

			
					Ι) 22Ti4+

					ΙΙ) 26Fe2+

					ΙΙΙ) 30Zn

			

			Α. ΙΙ

			Β. ΙΙΙ

			Γ. Ι και ΙΙ

			Δ. ΙΙ και ΙΙΙ

			4.26 Ο αριθμός τροχιακών στη στιβάδα ενός ατόμου με n = 4, είναι:

			Α. 1

			Β. 4

			Γ. 14

			Δ. 16

			4.27 Ο μέγιστος αριθμός ηλεκτρονίων, σε ένα άτομο, με n =3, ml =2, ms = -1/2, είναι:

			Α. 1

			Β. 5

			Γ. 7

			Δ. 10

			4.28 Ο συμβολισμός 3f6 δηλώνει υποστιβάδα με 6 ηλεκτρόνια και κβαντικούς αριθμούς:

			Α. n = 3 και l = 2,

			Β. n = 3 και l = 3,

			Γ. n = 3 και l = 4,

			Δ. δεν υπάρχει.

			4.29 Ποια από τις επόμενες καταστάσεις είναι λανθασμένη:

			Α. Δύο ή περισσότερα ηλεκτρόνια στην ίδια υποστιβάδα έχουν την ίδια ενέργεια.

			Β. Τα ηλεκτρόνια τοποθετούνται σε τροχιακά μιας υποστιβάδας έτσι ώστε να έχουν παράλληλα spin.

			Γ. Δύο ηλεκτρόνια δεν μπορούν να έχουν και τους τέσσερις κβαντικούς αριθμούς ίδιους.

			Δ. Ο μέγιστος αριθμός ηλεκτρονίων ανά τροχιακό είναι 2.

			4.30 Ο αριθμός τροχιακών σε μια υποστιβάδα δίνεται από τον τύπο:

			Α. n2

			Β. l + 1

			Γ. 2l

			Δ. 2l + 1

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση 

			4.31 Η ηλεκτρονιακή δομή του Cr είναι [Ar]4s23d4

			4.32 Ο κανόνας του Hund είναι εμπειρικός κανόνας που βασίζεται σε μετρήσεις του αριθμού των μονήρων ηλεκτρονίων που έχει το άτομο.

			4.33 Στα πολυηλεκτρονιακά άτομα έχουμε άρση του ενεργειακού εκφυλισμού των τροχιακών.

			4.34 Η στιβάδα Ο μπορεί να έχει μέχρι 50 ηλεκτρόνια. 

			4.35 Τα ηλεκτρόνια τοποθετούνται σε ένα τροχιακό έτσι ώστε να έχουν παράλληλα spin.

			4.36 Ο μέγιστος αριθμός ηλεκτρονίων που αντιστοιχούν στην υποστιβάδα 6g είναι 18.

			4.37 O αριθμός των μονήρων ηλεκτρονίων στο 24Cr είναι 6.

			4.38 Η ενέργεια ενός ηλεκτρονίου σε ένα ατομικό τροχιακό πολυηλεκτρονιακού ατόμου καθορίζεται από τον κύριο κβαντικό αριθμό.

			4.39 Κατά τον ιοντισμό του ατόμου του 26Fe σε ιόν 2+ αποβάλλονται ηλεκτρόνια από την υποστιβάδα 3d, επειδή αυτά χαρακτηρίζονται από την υψηλότερη ενέργεια στο άτομο. 

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			4.40 Να γράψετε τις τιμές όλων των κβαντικών αριθμών για ένα ηλεκτρόνιο που βρίσκεται σε τροχιακό 5f. 

			4.41 Να αποδείξετε ότι ο πιο συνηθισμένος αριθμός οξείδωσης του Ni στις ενώσεις του είναι +2. 

			4.42 Να υπολογιστεί με βάση τους κανόνες του Slater το δραστικό πυρηνικό φορτίο Ζ* του ηλεκτρονίου:

			
					2s του 4Be 

					2p του 9F 

					3d του 23V

			

			4.43 Να κατατάξετε τα παρακάτω ιόντα κατά σειρά αυξανόμενου παραμαγνητισμού, 14Si2+, 22Ti2+, 25Mn2+, 29Cu2+, 47Ag+. 

			4.44 Ποια είναι η ηλεκτρονιακή διάταξη των δύο πρώτων διεγερμένων καταστάσεων του ατόμου 12Mg;

			4.45 Με ποια σειρά θα συμπληρωθούν τα τροχιακά 3p, 3d, 4d, 4f, 5s, 5p, 5d, 6s ενός πολυηλεκτρονιακού ατόμου;
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			4Γ ΠΟΛΥΗΛΕΚΤΡΟΝΙΑΚΑ ΑΤΟΜΑ - ΛΥΣΕΙΣ ΑΣΚΗΣΕΩΝ


			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			4.1

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Στο άτομο του αζώτου 7Ν η κατανομή των ηλεκτρονίων σε τροχιακά είναι:

			1s2 2s2 2px1 2py1 2pz1

			4.2

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Σύμφωνα με την απαγορευτική αρχή του Pauli δεν μπορεί ένα τροχιακό να χωρέσει πάνω από δύο ηλεκτρόνια. Με βάση την αρχή αυτή προκύπτει ο μέγιστος αριθμός ηλεκτρονίων που έχει μια υποστιβάδα και κατ’ επέκταση μια στιβάδα.

			4.3

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Σύμφωνα με την αρχή της ελάχιστης ενέργειας, κατά την ηλεκτρονιακή δόμηση ενός πολυηλεκτρονιακού ατόμου, τα ηλεκτρόνια οφείλουν να καταλάβουν τροχιακά με τη μικρότερη ενέργεια, ώστε να αποκτήσουν τη μεγίστη σταθερότητα στη θεμελιώδη τους (βασική) κατάσταση.

			4.4

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: βλέπε εικόνα 4.1 συνοπτικής θεωρίας.

			4.5

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Η ηλεκτρονιακή δόμηση του 26Fe: [Ar] 3d6 4s2 και του 26Fe3+: [Ar] 3d5

			4.6

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Το ηλεκτρόνιο στο Α αντιστοιχεί στο τροχιακό 4s, το Β και Γ στο τροχιακό 3d και το Δ στο τροχιακό 3p. Όμως μετά τη συμπλήρωση των τροχιακών ισχύει Ε3d < E4s

			4.7

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Με βάση τις ηλεκτρονιακές δομήσεις των ατόμων-ιόντων, προκύπτει ότι μόνο ο 6C με δομή: 1s22s22px12py1 διαθέτει μονήρη ηλεκτρόνια και ως εκ τούτου χαρακτηρίζεται παραμαγνητικό.

			4.8

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Ο δευτερεύων κβαντικός αριθμός (l) παίρνει τιμές ανάλογα με την τιμή που έχει ο n, δηλαδή, 0, 1, 2,…(n -1). Στην προκειμένη περίπτωση: 0,1,2,3.

			4.9

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Τα ιόντα Cu2+ και Ti3+ έχουν το ίδιο αριθμό μονήρων ηλεκτρονίων άρα και τον ίδιο παραμαγνητισμό, σύμφωνα με τις ηλεκτρονιακές δομήσεις που δίνονται παρακάτω:

			
					Cu2+: [Ar]3d9 (1 μονήρες ηλεκτρόνιο)

					Ti3+: [Ar]3d (1 μονήρες ηλεκτρόνιο)

					Mn2+: [Ar]3d5 (5 μονήρη ηλεκτρόνιο)

					Ti4+: [Ar] (0 μονήρη ηλεκτρόνια)

					Ni2+: [Ar]3d8 (2 μονήρη ηλεκτρόνια)

			

			4.10

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Τα ηλεκτρόνια με τα δοθέντα χαρακτηριστικά είναι: (3, 0, 0, -1/2), (3, 1, -1, -1/2), 

			(3, 1, 0, -1/2), (3, 1, +1, -1/2), (3, 2, -2, -1/2), (3, 2, -1, -1/2), (3, 2, 0, -1/2), (3, 2, +1, -1/2), (3, 2, +2, -1/2)

			4.11

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Βλέπε εικόνα 4.1, ενότητα 4.2 συνοπτικής θεωρίας.

			4.12

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Η ενέργεια των τροχιακών των πολυηλεκτρονιακών ατόμων καθορίζεται από το άθροισμα n+l. Όσο μικρότερο είναι το άθροισμα n+l, τόσο μικρότερη είναι η ενέργεια του τροχιακού. 

			4.13

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Τα διαμαγνητικά άτομα δεν έχουν μονήρη ηλεκτρόνια.

			Οι ηλεκτρονιακές δομήσεις των ατόμων είναι:

			
					15P: [Ne]3s2 3p3 (3 μονήρη ηλεκτρόνια)

					24Cr: [Ar]4s1 3d5 (6 μονήρη ηλεκτρόνια)

					38Sr: [Kr]5s2 (0 μονήρη ηλεκτρόνια)

					44Ru: [Kr]5s1 4d7 (8 μονήρη ηλεκτρόνια)

			

			4.14

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Τούτο προκύπτει με βάση την ηλεκτρονιακή δόμηση του 29Cu: [Ar]3d10 4s1

			4.15

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Με l = 2 η τιμή του ml = -2, -1, 0, +1, +2. Συνεπώς τα επιτρεπτά τροχιακά καθορίζονται από τις εξής τριάδες κβαντικών αριθμών: (3,2,-2), (3,2,-1), (3,2,0), (3,2,+1), (3,2,+2).

			4.16

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Η ηλεκτρονιακή δόμηση του 24Cr είναι: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d5 4s1

			Με l = 1 είναι τα p ηλεκτρόνια, ενώ με l = 2 είναι τα d ηλεκτρόνια.

			4.17

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: n = 2 και ms = -1/2 έχουν τα ηλεκτρόνια: (3,0,0,-1/2), (3,1,-1,-1/2), (3,1,0,-1/2),

			(3,1,+1,-1/2), (3,2,-2,-1/2), (3,2,-1,-1/2), (3,2,0,-1/2), (3,2, +1, -1/2), (3,2,+2,-1/2)

			4.18

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Οι ηλεκτρονιακές δομές των ιόντων και ο αντίστοιχος αριθμός των μονήρων ηλεκτρονίων που καθορίζει το βαθμό παραμαγνητισμού είναι: 

			
					29Cu2+: [Ar]3d9 (1 μονήρες ηλεκτρόνιο) 

					22Ti3+: [Ar]3d1 (1 μονήρες ηλεκτρόνιο)

					25Mn2+: [Ar]3d5	(5 μονήρη ηλεκτρόνια)

					22Ti4+: [Ar] (0 μονήρη ηλεκτρόνια)

					28Ni2+: [Ar]3d8 (2 μονήρη ηλεκτρόνια)

			

			4.19

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Οι διαμαγνητικές ουσίες δεν διαθέτουν μαγνητικά άτομα, δηλαδή άτομα με μονήρη ηλεκτρόνια. Οι ουσίες αυτές απωθούνται ελαφρά από τους μαγνήτες.

			4.20

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Η ηλεκτρονιακή δομή του 11Na είναι: [Ne]3s1 του 11Na+: [Ne] και της πρώτης διεγερμένης κατάστασης του 11Na+: 1s2 2s2 2p5 3s1

			4.21

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: l = 1 (p), ms = 0 (pz)

			4.22

			Σωστή απάντηση: B

			Αιτιολόγηση: Ο 26Fe3+ έχει δομή: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d5, άρα έχει 5 μονήρη ηλεκτρόνια, που είναι ο μέγιστος για το τροχιακό d.

			4.23

			Σωστή απάντηση: B

			Αιτιολόγηση: Το Ar έχει δομή: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6, άρα έχει 12 p ηλεκτρόνια, από τα οποία 4 ηλεκτρόνια είναι px (ml = +1). 

			4.24

			Σωστή απάντηση: B

			Αιτιολόγηση: n = 4 και l = 1 σημαίνει 4p και άρα 6 ηλεκτρόνια.

			4.25

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Το 22Ti4+ έχει δομή: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6. Ο 26Fe2+ έχει δομή: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d6 (4 μονήρη ηλεκτρόνια). Ο 30Zn έχει δομή: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10.

			4.26

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Ο αριθμός τροχιακών σε μια στιβάδα δίνεται από τον τύπο 2n2/2, άρα είναι 42 = 16.

			4.27

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Αφού ml = 2, έχουμε 2 ηλεκτρόνια (μέγιστος αριθμός ηλεκτρονίων ανά τροχιακό), και αφού ms = -1/2, άρα 1 ηλεκτρόνιο.

			4.28

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Αν n = 3, τότε l = 0 (s), l = 1 (p), l = 2 (d). Δηλαδή, δεν υπάρχει f.

			4.29

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Δύο ηλεκτρόνια μπορούν να έχουν και τους τέσσερις κβαντικούς αριθμούς ίδιους, αν ανήκουν σε διαφορετικά άτομα.

			4.30

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Ο αριθμός ηλεκτρονίων ανά υποστιβάδα δίνεται από τον τύπο: 2(2l+1) άρα, ο αριθμός τροχιακών σε μια υποστιβάδα θα είναι: 2l+1.

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση 

			4.31

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Η ηλεκτρονιακή δομή του Cr είναι: [Ar]4s1 3d5, σύμφωνα με την αρχή της μεγίστης σταθερότητας των συμπληρωμένων και ημισυμπληρωμένων υποστιβάδων, όπου αυξημένη σταθερότητα επιδεικνύουν οι συμπληρωμένες και ημισυμπληρωμένες υποστιβάδες.

			4.32

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Η ισχύς του εμπειρικού κανόνα του Hund επιβεβαιώνεται με μέτρηση της μαγνητικής επιδεκτικότητας των στοιχείων σε συνάρτηση με τον αριθμό των ασύζευκτων (μονήρων) ηλεκτρονίων που διαθέτουν τα άτομα τους.

			4.33

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Εκφυλισμένα είναι τα τροχιακά που έχουν ίση ενέργεια, παρόλο που ανήκουν σε διαφορετικές υποστιβάδες. Για παράδειγμα τα τροχιακά 3s, 3p, 3d του ατόμου του υδρογόνου έχουν την ίδια ενέργεια. Στα πολυηλεκτρονιακά άτομα ο εκφυλισμός αυτός αίρεται λόγω των αλληλοεπιδράσεων ηλεκτρονίου -ηλεκτρονου.

			4.34

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Η στιβάδα Ο αντιστοιχεί σε n = 5. Δεδομένου ότι ο μέγιστος αριθμός ηλεκτρονίων για μια στιβάδα είναι 2n2, τότε 2·52=50.

			4.35

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Παραβιάζεται η απαγορευτική αρχή του Pauli.

			4.36

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Η υποστιβάδα g αντιστοιχεί σε l = 4, άρα μέγιστος αριθμός ηλεκτρονίων: 2(2l+1) =18.

			4.37

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Το 24Cr έχει δομή: [Ar]4s1 3d5, άρα 6 μονήρη ηλεκτρόνια.

			4.38

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Η ενέργεια καθορίζεται από τον κύριο και τον αζιμουθιακό κβαντικό αριθμό.

			4.39

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Αποβάλλονται από το άτομο ηλεκτρόνια 4s επειδή, παρουσία 3d ηλεκτρονίων, η κατειλημμένη υποστιβάδα 4s χαρακτηρίζεται από την υψηλότερη ενέργεια στο άτομο.

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			4.40

			Απάντηση: Η f υποστιβάδα χωράει 14 ηλεκτρόνια, τα εξής:

			(5,3,-3,+1/2), (5,3,-3,-1/2), (5,3,-2,+1/2), (5,3,-2,-1/2), (5,3,-1,+1/2), (5,3,-1,-1/2), (5,3, 0,+1/2),

			(5,3, 0,-1/2), (5,3,+1,+1/2), (5,3,+1,-1/2), (5,3,+2,+1/2), (5,3,+2,-1/2), (5,3,+3,+1/2), (5,3,+3,-1/2).

			4.41

			Απάντηση: Με βάση την ηλεκτρονιακή δόμηση του Ni και τους κανόνες Slater έχουμε:

			28Ni: (1s2) (2s2 2p6) (3s2 3p6) (3d8) (4s2) και Ζ*4s = Ζ-S = 28-[(16x0,85)+ (10x1,00)]=4,4 (αναφορικά με το δεύτερο 4s ηλεκτρόνιο) και Ζ*3d = Ζ-S = 28-[(7x0,35)+ (18x1,00)]= 7,55 (αναφορικά με το πρώτο 3d ηλεκτρόνιο). Αυτό σημαίνει ότι σχετικά εύκολα αποσπώνται 2 ηλεκτρόνια από το άτομο του Ni, ενώ το τρίτο αποσπάται δύσκολα, λόγω του διπλάσιου δραστικού του φορτίου. Κατά συνέπεια ο συνηθέστερος αριθμός οξείδωσης του νικελίου είναι +2 και όχι +3. 

			4.42

			Απάντηση: Με βάση τους κανόνες Slater (βλέπε συνοπτική θεωρία ενότητα 4.4) έχουμε:

			
					4Be: (1s2) (2s2) και Ζ*2s = Ζ - S = 4 -[0,35 + 2 ·0,85]=4-2,05 =1,95

					9F: (1s2) (2s2 2p5) και Ζ*2p= Ζ - S= 9-[5·0,35+2·0,85]=9-3,45 = 5,55 

					23V: (1s2) (2s2 2p6) (3s2 3p6)(3d5) και Ζ*3d= Ζ-S= 23-[4·0,35+18·1,00]=9-3,45 = 3,60 

			

			4.43

			Απάντηση: O βαθμός παραμαγνητισμού είναι ανάλογος του αριθμού των μονήρων ηλεκτρονίων της ηλεκτρονιακής τους δόμησης, ενώ διαμαγνητικά είναι όσα εξ αυτών δεν έχουν μονήρη ηλεκτρόνια.

			
					Si2+: [Ne]3s2 (αριθμός μονήρων ηλεκτρονίων = 0)

					Ti2+: [Ar]3d2 (αριθμός μονήρων ηλεκτρονίων = 2)

					Mn2+: [Ar]3d5 (αριθμός μονήρων ηλεκτρονίων = 5)

					Cu2+: [Ar]3d9 (αριθμός μονήρων ηλεκτρονίων = 1)

					Ag+: [Kr] 4d10 (αριθμός μονήρων ηλεκτρονίων = 0)

			

			Κατά συνέπεια διαμαγνητικά είναι τα: Si2+ και Ag+, ενώ τα παραμαγνητικά ακολουθούν την εξής σειρά παραμαγνητισμού: Cu2+ < Ti2+ < Mn2+.

			4.44

			Απάντηση: Η ηλεκτρονιακή δομή του Mg στη θεμελιώδη κατάσταση είναι: [Ne]3s2. Οι ζητούμενες δομές είναι:

			
					1η διεγερμένη κατάσταση: [Ne]3s1 3p1

					2η διεγερμένη κατάσταση: [Ne]3p2

			

			4.45

			Απάντηση: Σύμφωνα με την αρχή της ελάχιστης ενέργειας:

			
					Ανάμεσα σε δύο υποστιβάδες, τη χαμηλότερη ενέργεια έχει εκείνη που έχει το μικρότερο άθροισμα των δύο πρώτων κβαντικών αριθμών (n + l)

					Στην περίπτωση που το άθροισμα (n + l) είναι το ίδιο για δύο υποστιβάδες, τότε μικρότερη ενέργεια έχει η υποστιβάδα με το μικρότερο n.

			

			Στη συγκεκριμένη περίπτωση έχουμε:

			
					3p (n + l = 3+1=4)

					3d (n + l = 3+2=5)

					4d (n + l = 4+2=6)

					4f (n + l = 4+3=7)

					5s (n + l = 5+0=5)

					5p (n + l = 5+1=6)

					5d (n + l = 5+2=7)

					6s (n + l = 6+0=6)

			

			Συνεπώς η σειρά συμπλήρωσης των τροχιακών είναι: 3p < 5s < 3d < 4d < 5p < 6s < 4f < 5d (βλέπε εικόνα 4.1 συνοπτικής θεωρίας).

		

	
		
			
				
					5Α

				

			

			5Α ΠΕΡΙΟΔΙΚΟΣ ΠΙΝΑΚΑΣ - ΣΥΝΟΠΤΙΚΗ ΘΕΩΡΙΑ


			Σύνοψη

			Στο Α΄ μέρος του κεφαλαίου περιγράφεται η σύγχρονη δομή του περιοδικού πίνακα. Επισημαίνεται ότι η περιοδικότητα των ιδιοτήτων των στοιχείων αντανακλά την περιοδικότητα της ηλεκτρονιακής δόμησης. Ορίζονται οι θεμελιώδεις παράμετροι των στοιχείων: ατομική ακτίνα, ενέργεια πρώτη ιοντισμού, ενθαλπία δέσμευσης ηλεκτρονίου, ηλεκτρονιοσυγγένεια, ηλεκτραρνητικότητα, τα οποία καθορίζουν τη φυσική και χημική συμπεριφορά του ατόμου, και δίνεται η περιοδικότητα αυτών. Καταγράφονται οι διαγώνιες συσχετίσεις των στοιχείων του περιοδικού πίνακα και δικαιολογείται η παρατηρούμενη λανθανιδική και ακτινιδική συστολή. Στο Β΄ μέρος του κεφαλαίου δίνονται ερωτήσεις ανοικτού και κλειστού τύπου και στο Γ΄ μέρος δίνονται οι απαντήσεις με αναλυτικές εξηγήσεις για την εμπέδωση της θεωρίας.

			Προαπαιτούμενη γνώση

			Προαπαιτούμενη γνώση είναι το 1ο κεφάλαιο του βιβλίου Χημείας Λυκείου θετικής κατεύθυνσης.

			5.1. Εισαγωγή

			Ο σημερινός περιοδικός πίνακας είναι αποτέλεσμα πολλών προσπαθειών. Αξίζει να αναφερθούμε στις εργασίες του Άγγλου χημικού Newlands, ο οποίος το 1864 πρότεινε να ταξινομηθούν τα στοιχεία κατά οκτάβες. Η βάση για την αντίληψη του αυτή, ήταν η παρατήρηση που έκανε ότι, αν τα στοιχεία κατατα-χθούν κατά αυξανόμενη σχετική ατομική μάζα, κάθε όγδοο στοιχείο παρουσιάζει ανάλογες ιδιότητες με το πρώτο. Τον ίδιο χρόνο, το 1864, ο Γερμανός γιατρός και χημικός Meyer έδειξε ότι υπάρχει μία πε-ριοδική σχέση μεταξύ των ιδιοτήτων των στοιχείων και της σχετικής ατομικής μάζας.

			Την ίδια εποχή, ο Ρώσος καθηγητής της χημείας Mendeleev επικέντρωνε την προσοχή του στο θέμα της συγκρότησης του περιοδικού πίνακα. Ο Mendeleev κατατάσσοντας τα στοιχεία κατ’ αυξανόμενη σχετική ατομική μάζα και έχοντας τη διορατικότητα να αφήνει κενές θέσεις (για τα στοιχεία που δεν είχαν ακόμα ανακαλυφθεί), και κάνοντας κάποιες διορθώσεις όσον αφορά στη σειρά ταξινόμησης (γνωστό ως μειονέκτημα των αναστροφών ή πρωθύστερων), έφτασε το 1869 σε μια ορθογώνια διάταξη, που μοιάζει με το σύγχρονο περιοδικό πίνακα. Έτσι δημιουργήθηκε ο πρώτος πίνακας ταξινόμησης των 63 γνωστών για την εποχή εκείνη στοιχείων.

			Ο σύγχρονος περιοδικός πίνακας έχει απαλλαγεί από την «τυραννία» του ατομικού βάρους. Τα στοιχεία δεν κατατάσσονται πια σε σχέση με τη μάζα αλλά με βάση τον ατομικό αριθμό (Ζ). Ο ατομικός αριθμός καθορίζει την ηλεκτρονιακή δομή, η οποία με τη σειρά της διαμορφώνει τη χημική συμπεριφορά του στοιχείου. Έτσι, η περιοδικότητα στην ηλεκτρονιακή δόμηση αντανακλά την περιοδικότητα των ιδιοτήτων των στοιχείων.

			Στο σύγχρονο περιοδικό σύστημα η κατάταξη των στοιχείων γίνεται σύμφωνα με τον περιοδικό νόμο του Mosley (1913):

			
					Οι ιδιότητες των στοιχείων είναι περιοδική συνάρτηση του ατομικού αριθμού τους.

			

			Με βάση τον περιοδικό νόμο του Mosley ο περιοδικός πίνακας συγκροτείται από 16 κατακόρυφες στήλες (ομάδες) και 7 οριζόντιες σειρές (περιόδους). Τα στοιχεία που βρίσκονται στην ίδια ομάδα έχουν παρόμοιες ιδιότητες, καθώς τα άτομα τους έχουν ανάλογες ηλεκτρονιακές διαμορφώσεις. Τα στοιχεία που βρίσκονται στην ίδια περίοδο έχουν ιδιότητες που μεταβάλλονται σε περιοδική συνάρτηση με τον ατομικό τους αριθμό. Με αυτό τον τρόπο διευκολύνεται σε μεγάλο βαθμό η μελέτη των ιδιοτήτων των στοιχείων, αφού περιορίζεται στο ελάχιστο ο όγκος της ύλης που χρειάζεται να απομνημονευθεί.

			Σήμερα, έχουν δημοσιευτεί τουλάχιστον 146 διαφορετικές μορφές του. Στην εικόνα 5.1 δίνεται μια από τις συνηθισμένες μορφές ενός σύγχρονου περιοδικού πίνακα.

			[image: ]

			Εικόνα 5.1 Γενικό σχήμα περιοδικού πίνακα, στον οποίο αναγράφονται οι πιο χαρακτηριστικές κατηγορίες στοιχείων.

			5.1.1. Οι διαφωνίες για τον περιοδικό πίνακα

			Τρεις βασικά είναι οι διαφωνίες που διατυπώνονται σχετικά με τον τρόπο παρουσίασης του περιοδικού πίνακα:

			
					Έχουν προταθεί τρία διαφορετικά συστήματα αρίθμησης των ομάδων του περιοδικού πίνακα: α) το «Αμερικάνικο», με λατινικούς αριθμούς από Ι έως VIII β) το «Ευρωπαϊκό» επίσης με λατινικούς αριθμούς από Ι έως VIII και γ) το προταθέν από την IUPAC, με αραβικούς αριθμούς από 1 έως 18 (εικόνα 5.1). Ωστόσο, απ’ όλα αυτά τα συστήματα αρίθμησης των ομάδων, τείνει να επικρατήσει η πρόταση της IUPAC. 

					Με βάση την παλαιά αρίθμηση οι ομάδες υποδιαιρούνται σε κύριες ομάδες (ομάδες Α), δευτερεύουσες (ομάδες Β), την VIII που αποτελείται από τρεις ομάδες και την ομάδα των ευγενών αερίων. Στο αμερικάνικο σύστημα, που έχει επικρατήσει έναντι του ευρωπαϊκού, οι δευτερεύουσες ομάδες (Β) καταλαμβάνουν τις μεσαίες στήλες του περιοδικού πίνακα και περιλαμβάνουν τα στοιχεία μετάπτωσης.

					Δεύτερη διαφωνία αφορά τη θέση του υδρογόνου στον περιοδικό πίνακα. Οι περισσότεροι επιστήμονες τοποθετούν το υδρογόνο στην 1η ομάδα (ΙΑ) μαζί με τα αλκάλια, αφού έχουν ανάλογη ηλεκτρονιακή διαμόρφωση. Ωστόσο, το υδρογόνο είναι αέριο και όχι μέταλλο, συνεπώς η τοποθέτηση του με τα αλκάλια θεωρείται ανάρμοστη. Η χημική συμπεριφορά του υδρογόνου μοιάζει με αυτή των αλογόνων, όμως, η τοποθέτηση του με τα αλογόνα είναι προβληματική, καθώς η ηλεκτρονιακή του δόμηση δεν είναι συμβατή με τη θέση αυτή. Έτσι, πολλοί επιστήμονες υποστηρίζουν ότι η σωστή θέση του υδρογόνου είναι έξω από το «κύριο σώμα» του περιοδικού πίνακα, μόνο του, υπό μορφή παραρτήματος.

					Η τρίτη διαφωνία αφορά το παράρτημα που βρίσκεται στο κάτω μέρος του περιοδικού πίνακα και αφορά τις λανθανίδες και ακτινίδες. Ορισμένοι ερευνητές υποστηρίζουν ότι η θέση του λανθανίου (La) είναι στο κύριο σώμα του περιοδικού πίνακα (ομάδα 3, περίοδος 6), ενώ άλλοι ότι βρίσκεται στο αριστερό άκρο του παραρτήματος των λανθανίδων. Οι ίδιες αντιρρήσεις διατυπώνονται για και για το ακτίνιο (Ac). Η ίδια ασυμφωνία δυστυχώς επεκτείνεται και στο άλλο άκρο του παραρτήματος (το τελευταίο στοιχείο) των λανθανίδων. Ορισμένοι ερευνητές διατείνονται ότι το στοιχείο λουτέτσιο (Lu) θα πρέπει να αποτελεί το δεξιό άκρο του παραρτήματος των λανθανίδων και ορισμένοι υποστηρίζουν ότι η θέση του είναι στο κύριο σώμα του περιοδικού πίνακα (ομάδα 3, περίοδος 7). Το ίδιο ισχύει και για το στοιχείο λωρέντσιο (Lr).

			

			Στον περιοδικό πίνακα οργανώνονται πληροφορίες πάσης φύσεως που αφορούν τη φυσική και χημική συμπεριφορά των στοιχείων, καθώς και των ενώσεων τους. Ο περιοδικός πίνακας μας επιτρέπει να συσχετίσουμε τη συμπεριφορά ενός στοιχείου με τη θέση που έχει στον πίνακα. Μια πρώτη εκτίμηση της λογικής αυτής μπορούμε να αντιληφθούμε με τη διάκριση των στοιχείων σε μέταλλα και αμέταλλα.

			Τα αμέταλλα καταλαμβάνουν το πάνω δεξιό κομμάτι του περιοδικού πίνακα και κατέχουν περίπου το 1/4 της συνολικής του έκτασης, ενώ τα μέταλλα καταλαμβάνουν σχεδόν όλο το υπόλοιπο κομμάτι του πίνακα, δηλαδή τα 3/4 αυτού. Στη διαχωριστική γραμμή μεταξύ αυτών, ή κοντά σ’ αυτή, βρίσκονται τα ημιμέταλλα ή μεταλλοειδή, που έχουν ιδιότητες τόσο των μετάλλων όσο και των αμετάλλων (εικόνα 5.1).

			5.2. Δομή του Περιοδικού Πίνακα σε σχέση με την ηλεκτρονιακή δόμηση των ατόμων

			Η ηλεκτρονιακή δομή αποτελεί τη βάση του περιοδικού πίνακα, καθώς η περιοδικότητα των ιδιοτήτων των στοιχείων αντανακλά την περιοδικότητα που χαρακτηρίζει την ηλεκτρονιακή δόμηση. Η σύνταξη δηλαδή του περιοδικού πίνακα, βασίζεται στις αρχές της ηλεκτρονιακής δόμησης. Έτσι, όπως φαίνεται στην εικόνα 5.2, μπορούμε να διακρίνουμε τέσσερις χαρακτηριστικές περιοχές (τομείς).
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			Εικόνα 5.2 Ο περιοδικός πίνακας συγκροτείται από τέσσερις περιοχές. Η καθεμιά αποτελείται από 2, 6, 10 και 14 στήλες, όσος είναι ο αριθμός των ηλεκτρονίων που χωρούν αντίστοιχα οι υποστιβάδες s, p, d και f.

			Τα στοιχεία που ανήκουν στην ίδια στήλη (ομάδα) έχουν την ίδια ηλεκτρονιακή διαμόρφωση στην υποστιβάδα σθένους τους. Αυτό δικαιολογεί το γιατί τα στοιχεία της ίδιας ομάδας έχουν παρόμοιες ιδιότητες. Η μόνη διαφορά είναι ότι οι υποστιβάδες σθένους των στοιχείων μιας ομάδας αντιστοιχούν σε διαφορετικές τιμές του κύριου κβαντικού αριθμού n. Αυτό συμβαίνει επειδή κατά μήκος μιας περιόδου συμπληρώνεται μια στιβάδα. Η συμπλήρωση των υποστιβάδων κατά μήκος μιας περιόδου ακολουθεί την εικόνα 5.3:

			[image: ]

			Εικόνα 5.3 Σειρά πλήρωσης υποστιβάδων κατά μήκος μιας περιόδου.

			5.2.1. Τομείς Περιοδικού Πίνακα

			Τομέας περιοδικού πίνακα είναι ένα σύνολο στοιχείων των οποίων τα άτομα έχουν το ίδιο είδος ηλε-κτρονίων σθένους (με τη μεγαλύτερη ενέργεια), π.χ. s, p, d ή f.

			Τομέας s

			Ο τομέας s περιλαμβάνει την ομάδα ΙΑ (ή 1) των αλκαλίων και την ομάδα ΙΙΑ (ή 2) των αλκαλικών γαιών. Επιπλέον, στον τομέα αυτό ανήκει το υδρογόνο. Η ηλεκτρονιακή δομή των στοιχείων του s τομέα είναι:

			
					[ευγενές αέριο]nsx με x =1 ή 2

			

			Τομέας p

			Ο τομέας p περιλαμβάνει 6 κύριες ομάδες στοιχείων: την ομάδα του βορίου, του άνθρακα, του αζώτου, του θείου, των αλογόνων και των ευγενών αερίων. Η ηλεκτρονιακή διαμόρφωση των στοιχείων του τομέα p είναι: 

			
					[ευγενές αέριο]ns2npx με 1 ≤ x ≤ 6

			

			Τομέας d

			Ο τομέας αυτός περιλαμβάνει τα στοιχεία μετάπτωσης. Η ηλεκτρονιακή διαμόρφωση των στοιχείων του τομέα d είναι: 

			
					[ευγενές αέριο]ns2(n-1)dx με 1 ≤ x ≤ 10

			

			Τομέας f

			Στον τομέα αυτό ανήκουν οι λανθανίδες και οι ακτινίδες. Η ηλεκτρονιακή διαμόρφωση των στοιχείων του f τομέα είναι: 

			
					[ευγενές αέριο]ns2(n-1)d1(n-2)f x με 1 ≤ x ≤ 14

			

			5.2.2. Δόμηση κατά Περιόδους

			Σε κάθε περίοδο του περιοδικού πίνακα συμπληρώνεται μια ηλεκτρονιακή στιβάδα. Αναλυτικότερα έχουμε:

			Πρώτη περίοδος

			Στην πρώτη περίοδο το άτομο του H έχει τη δομή 1s1 και το άτομο του He 1s2. Έτσι, συμπληρώνεται η πρώτη στιβάδα (στιβάδα Κ, n =1).

			Δεύτερη περίοδος

			Στη δεύτερη περίοδο του περιοδικού πίνακα δομείται η δεύτερη ηλεκτρονιακή στιβάδα (στιβάδα L, n =2), αρχίζοντας από το άτομο του 3Li που έχει τη δομή [He]2s1 και τελειώνοντας με το άτομο του 10Νe: [He]2s2 2p6. Η περίοδος αυτή αποτελείται από οκτώ στοιχεία, όσος είναι και ο απαιτούμενος αριθμός των ηλεκτρονίων για τη δόμηση της στιβάδας L. 

			Τρίτη περίοδος

			Η τρίτη περίοδος του περιοδικού πίνακα αποτελείται από οκτώ στοιχεία, αρχίζοντας από το 11Na (με δομή [Νe]3s1) και τελειώνοντας με το άτομο του 18Ar (με δομή [Νe]3s2 3p6). Στην περίοδο αυτή δομείται η στιβάδα Μ.

			Τέταρτη περίοδος

			Η τέταρτη περίοδος του περιοδικού πίνακα περιλαμβάνει δεκαοκτώ στοιχεία. Η περίοδος αυτή αρχίζει με το 19Κ (με δομή [Ar]4s1) και τελειώνει με άτομο 36Kr (με δομή [Ar]4s2 3d10 4p6). Η περίοδος αυτή περι-λαμβάνει την πρώτη σειρά των στοιχείων μετάπτωσης, όπου συμπληρώνεται η υποστιβάδα 3d.

			Πέμπτη περίοδος

			Η πέμπτη περίοδος του περιοδικού πίνακα δομείται επίσης με δεκαοκτώ στοιχεία και περιλαμβάνει τη δεύτερη σειρά των στοιχείων μετάπτωσης, όπου συμπληρώνεται η υποστιβάδα 4d. 

			Έκτη περίοδος

			Η έκτη περίοδος του περιοδικού πίνακα περιλαμβάνει τριάντα δύο στοιχεία. Η περίοδος αυτή περιλαμβάνει την τρίτη σειρά των στοιχείων μετάπτωσης, όπου δομείται η υποστιβάδα 5d. 

			Αμέσως μετά το La, τα 4f ηλεκτρόνια αποκτούν χαμηλότερη ενέργεια από τα 5d γι’αυτό και αρχίζει η διαδοχική πλήρωση των 4f τροχιακών με 14 ηλεκτρόνια. Τα 14 αυτά στοιχεία ονομάζονται λανθανίδες (παλαιότερα σπάνιες γαίες) και παρουσιάζουν παρόμοιες ιδιότητες. Αυτό οφείλεται στη διαφορετική δόμηση της εσωτερικής υποστιβάδας 4f, αφού η δόμηση της εξωτερικής στιβάδας (που κυρίως καθορίζει τις ιδιότητες των στοιχείων) παραμένει ίδια. Οι λανθανίδες ουσιαστικά ανήκουν στην IIIΒ ομάδα, γι’αυτό και θα έπρεπε να τοποθετηθούν στην ίδια θέση στον περιοδικό πίνακα με το λανθάνιο, όμως, τοποθετούνται σε ιδιαίτερη σειρά στο κάτω μέρος του περιοδικού πίνακα. Μετά τη συμπλήρωση της υποστιβάδας 4f, ακολουθεί η δόμηση της 5d (που είχε αρχίσει με το 57La: [Xe]6s2 5d1) και ολοκληρώνεται με τον 80Ηg: [Xe]6s2 4f14 5d10 (τρίτη σειρά στοιχείων μετάπτωσης). Η έκτη περίοδος κλείνει με τη συμπλήρωση της υποστιβάδας 6p, με τελευταίο το 86Rn: [Xe]6s2 4f14 5d10 6p6 που είναι και το τελευταίο ευγενές αέριο.

			Έβδομη περίοδος

			Με εντελώς ανάλογο τρόπο, όπως η έκτη περίοδος, δομείται η έβδομη περίοδος, αρχίζοντας με το στοι-χείο 87Fr: [Rn]7s1. Η περίοδος αυτή περιλαμβάνει τη σειρά των ακτινίδων, που αρχίζει από το 90Th και τελειώνει με το 103Lr. 

			Οι ακτινίδες είναι ραδιενεργά στοιχεία και έχουν παρεμφερείς ιδιότητες, όπως οι λανθανίδες, αφού διαφέρουν μόνο σε ηλεκτρόνια εσωτερικών τους στιβάδων. Η θέση τους στον περιοδικό πίνακα είναι κανονικά μαζί με το 89Ac (IIIB, 7η περίοδος),. Επειδή όμως αυτό παρουσιάζει δυσκολίες, τοποθετούνται όπως οι λανθανίδες, σε χωριστή σειρά έξω από τον κύριο πίνακα. 

			Τέλος, τα υπόλοιπα στοιχεία με Ζ > 103 είναι ασταθή (βραχύβια) και δέχονται τα επιπλέον ηλεκτρόνια στην υποστιβάδα 6d.

			5.3. Περιοδικές ιδιότητες των στοιχείων και των ενώσεών τους

			Ορισμένες ιδιότητες των στοιχείων μεταβάλλονται μονοτονικά σε συνάρτηση με τον ατομικό αριθμό. Οι μονοτονικά μεταβαλλόμενες ιδιότητες οφείλονται κυρίως στην ηλεκτρονιακή διαμόρφωση των εσωτερικών υποστιβάδων.

			Οι περιοδικά μεταβαλλόμενες ιδιότητες έχουν ιδιαίτερο ενδιαφέρον, λόγω της συσχέτισής τους με τη χημική συμπεριφορά των στοιχείων και οφείλονται κυρίως στην ηλεκτρονιακή διαμόρφωση των υποστιβάδων σθένους. Στην κατηγορία αυτή ανήκουν τα θεμελιώδη χαρακτηριστικά του ατόμου, όπως είναι η ατομική ακτίνα, η ενέργεια ιοντισμού και η ηλεκτρονιοσυγγένεια, τα οποία καθορίζουν τη φυσική και χημική συμπεριφορά του ατόμου.

			5.3.1. Διαγώνιες συσχετίσεις

			Αποτέλεσμα των περιοδικά μεταβαλλόμενων ιδιοτήτων είναι οι διαγώνιες συσχετίσεις οι οποίες αφορούν ομοιότητες στη χημική συμπεριφορά που παρουσιάζουν στοιχεία (κυρίως της 2ης και 3ης περιόδου του περιοδικού πίνακα). Χαρακτηριστικά παραδείγματα τέτοιων διαγωνιακών σχέσεων είναι:

			
					Λίθιο - μαγνήσιοΗ χημική συμπεριφορά του Li διαφέρει από αυτή των άλλων στοιχείων της ΙΑ ομάδας, ενώ προσεγγίζει τις ιδιότητες του Mg:
Li	Be	B	C
Na	Mg	Al	Si


					Βηρύλλιο - αργίλιοΤο Be έχει παρόμοιες ιδιότητες με το Al.
Li	Be	B	C
Na	Mg	Al 	Si


					Βόριο - πυρίτιοB 	C	Ν
Al	Si	P


			

			Τόσο το Β όσο και το Si δεν εμφανίζουν μεταλλικές ιδιότητες, ενώ σχηματίζουν πτητικά πολύ δραστικά υδρίδια.

			Τέλος, να επισημάνουμε ότι και η γραμμή διαχωρισμού μεταξύ μετάλλων και αμετάλλων είναι διαγώνια.

			5.3.2. Περιοδικότητα σημείου τήξης και σημείου ζέσης

			Τα σημεία ζέσης και τα σημεία τήξης μπορούν να θεωρηθούν ότι εκφράζουν το μέτρο των δεσμών μεταξύ των δομικών μονάδων της ύλης (ατόμων ή μορίων). Στην περίπτωση των αλογόνων έχουμε δραματική μεταβολή των σ.τ. με την αύξηση του ατομικού αριθμού (Ζ). Γι’αυτό τα δύο πρώτα αλογόνα (F2, Cl2) είναι αέρια με ανοικτό πράσινο χρώμα, το Br2 είναι υγρό με σκούρο κόκκινο χρώμα και το Ι2 και At2 είναι στερεά με μαύρο χρώμα. Την ίδια τάση παρουσιάζουν και τα σ.ζ. των αλογόνων, δηλαδή αυξάνονται από πάνω προς τα κάτω. Τα αλκάλια, ωστόσο, ακολουθούν την αντίθετη πορεία: τα σ.ζ. και σ.τ. μειώνονται με την αύξηση του ατομικού αριθμού (Ζ). 

			Όσον αφορά τη μεταβολή των σ.τ των στοιχείων κατά μήκος μιας περιόδου, αυτή αυξάνεται από αριστερά προς τα δεξιά, μέχρι π.χ. τον άνθρακα, όπου παίρνει τη μέγιστη τιμή. Ακολουθεί απότομη πτώ-ση και συνεχής μείωση του σ.τ.

			Συνοψίζοντας, μπορούμε να πούμε ότι διαπιστώνεται μια περιοδική μεταβολή στα σημεία τήξης (και κατά αναλογία στα σημεία ζέσης), σύμφωνα με την οποία οι μέγιστες και οι ελάχιστες τιμές αντι-στοιχούν σε στοιχεία με ανάλογη ηλεκτρονιακή διαμόρφωση.

			5.3.3. Περιοδικότητα πυκνότητας

			Οι πυκνότητες των στοιχείων μεταβάλλονται περιοδικά σε συνάρτηση με τον ατομικό τους αριθμό. Έτσι, με ελάχιστες εξαιρέσεις, η πυκνότητα αυξάνεται κατά μήκος μιας ομάδας από πάνω προς τα κάτω. Σε μια περίοδο η πυκνότητα καταρχάς αυξάνεται από αριστερά προς τα δεξιά και κατόπιν ελαττώνεται. Η καμπύλη μεταβολής της πυκνότητας σε συνάρτηση με τον ατομικό αριθμό εμφανίζει ελάχιστα στα αλκάλια και μέγιστα στις μεσαίες ομάδες του περιοδικού πίνακα (στοιχεία μετάπτωσης). 

			Τα στοιχεία με τις μέγιστες τιμές πυκνότητας βρίσκονται στο κέντρο της έκτης περιόδου και είναι τα Os, Ir και Pt (με πυκνότητα περίπου 22 g cm-3).

			5.3.4. Περιοδική τάση των ιδιοτήτων των ενώσεων

			Η περιοδικότητα των ιδιοτήτων εμφανίζεται και στις ενώσεις των στοιχείων. Για παράδειγμα κατά μήκος της τρίτης περιόδου στα οξείδια:

			
					Na2Ο, MgΟ, Al2Ο3, SiΟ2, P2Ο5, SΟ2, Cl2O

			

			παρατηρείται μια βαθμιαία ελάττωση του ιοντικού και αύξηση του ομοιοπολικού χαρακτήρα. Αυτό έχει ως συνέπεια τη διαδοχική μείωση του βασικού χαρακτήρα και την αύξηση του όξινου χαρακτήρα των οξειδίων. Έτσι, τα Na2Ο και MgΟ είναι βασικά οξείδια, το Al2Ο3 είναι επαμφοτερίζον, ενώ τα SiΟ2, P2Ο5, SΟ2, Cl2O είναι όξινα οξείδια, με σταδιακή αύξηση του όξινου χαρακτήρα τους. Παράλληλα παρατηρείται μείωση του σημείου βρασμού και του σημείου τήξεως των οξειδίων κατά μήκος της περιόδου του πίνακα, από αριστερά προς τα δεξιά.

			Αυτή η περιοδική τάση της χημικής συμπεριφοράς εκδηλώνεται και σε πολλές άλλες ενώσεις, όπως για παράδειγμα στα χλωρίδια των στοιχείων της τρίτης περιόδου: 

			
					NaCl, MgCl2, AlCl3, SiCl4, PCl5, SCl2

			

			Στην περίπτωση αυτή των χλωριούχων ενώσεων παρατηρείται κατά μήκος της περιόδου μια βαθμιαία ελάττωση του ιοντικού και αύξηση του ομοιοπολικού χαρακτήρα. Επίσης, παρατηρείται βαθμιαία μεταβολή των φυσικών ιδιοτήτων των ενώσεων, από στερεά (αριστερό άκρο) σε πτητικά υγρά (δεξιό άκρο).

			5.4. Ατομική ακτίνα

			5.4.1. Ορισμοί

			Ομοιοπολική ακτίνα απλού δεσμού (single-bond covalent radius), rcov

			Η ομοιοπολική ακτίνα ισούται με το ήμισυ του μήκους του ομοιοπολικού δεσμού, δηλαδή της διαπυρηνικής απόστασης μεταξύ δύο ομοιοπολικά με απλό δεσμό ενωμένων ομοιοπυρηνικών ατόμων.

			Ακτίνα Van der Waals, rvdw

			Η ακτίνα van der Waals ισούται με το ήμισυ της απόστασης δύο ομοιοπυρηνικών ατόμων τα οποία βρίσκονται σε επαφή μεταξύ τους, χωρίς όμως να συνδέονται με ομοιοπολικό δεσμό.

			Ιοντικές ακτίνες (ionic radii), rion

			Οι ιοντικές ακτίνες αναφέρονται στις ακτίνες ιόντων στοιχείων σε ιοντικές ενώσεις.

			Εμπειρικά, η ακτίνα ενός ελεύθερου ατόμου δίνεται από την εξίσωση:

			[image: ]

			όπου,

			n*: ο δραστικός κβαντικός αριθμός του τελευταίου κατά την ηλεκτρονιακή δόμηση ηλεκτρονίου (αυτού με τη μέγιστη ενέργεια), ο οποίος συνδέεται με τον κύριο κβαντικό αριθμό n με την αντιστοιχία:

			n = 1       2       3       4       5       6

			n* = 1,0    2,0    3,0    3,7    4,0    4,2

			α0: η ακτίνα του Bohr (= 53 pm)

			Επίσης, θα πρέπει να παρατηρήσουμε ότι:

			
					Τα κατιόντα έχουν γενικώς μικρότερο μέγεθος από τα αντίστοιχα ουδέτερα άτομα τους.

					Τα ανιόντα έχουν μεγαλύτερο μέγεθος από το αντίστοιχο άτομο, αφού προστίθενται ηλεκτρόνια στο άτομο. 

					Μεταξύ ισοηλεκτρονιακών ιόντων, μεγαλύτερη ακτίνα έχει το ανιόν, αφού έχει μικρότερο δραστικό πυρηνικό φορτίο Z*

			

			5.4.2. Περιοδικότητα ατομικής ακτίνας

			Σε μια ομάδα του περιοδικού πίνακα το μέγεθος του ατόμου αυξάνεται από πάνω προς τα κάτω. Αυτό οφείλεται στη αύξηση του κύριου κβαντικού αριθμού n, η οποία είναι πολύ πιο σημαντική σε σύγκριση με την μικρή αύξηση που προκαλείται στο δραστικό πυρηνικό φορτίο Ζ*. Αντίθετα, σε μια περίοδο η ατομική ακτίνα μειώνεται από αριστερά προς τα δεξιά, καθώς αυξάνεται το δραστικό πυρηνικό φορτίο Ζ*, ενώ ο κύριος κβαντικός αριθμός n παραμένει σταθερός (βλέπε εμπειρική εξίσωση).

			[image: ]

			Εικόνα 5.4 Η περιοδικότητα της ατομικής ακτίνας. Η καμπύλη μεταβολής της ατομικής ακτίνας (rcov) σε συνάρτηση με τον ατομικό αριθμό εμφανίζει μέγιστα στα αλκάλια και σταδιακή μείωση μέχρι τα ευγενή αέρια, ενώ παρατηρούνται αξιοσημείω-τες αποκλίσεις στα στοιχεία d και f.

			5.4.3. Αποκλίσεις στα στοιχεία μετάπτωσης

			Στα στοιχεία μετάπτωσης παρατηρούνται αποκλίσεις από το γενικό κανόνα της μείωσης της ατομικής ακτίνας από αριστερά προς τα δεξιά σε μια περίοδο του περιοδικού πίνακα. Αυτό συμβαίνει επειδή η αύξηση του πυρηνικού φορτίου, που αντιπροσωπεύει η αύξηση του ατομικού αριθμού μετριάζεται λόγω θωράκισης που προκαλούν τα d ηλεκτρόνια. Γι’ αυτό η αύξηση του ατομικού αριθμού κατά μήκος μιας περιόδου, συνοδεύεται από μικρή ελάττωση της ατομικής ακτίνας ή ακόμα σε ορισμένες περιπτώσεις και με αύξηση της ατομικής ακτίνας.

			5.4.4. Λανθανιδική και ακτινιδική συστολή

			Στις λανθανίδες και ακτινίδες η θωράκιση που προκαλούν τα f ηλεκτρόνια δεν είναι αποτελεσματική, επειδή τα f τροχιακά είναι πολύ διάχυτα. Αποτέλεσμα αυτού είναι η αύξηση του πυρηνικού φορτίου κατά μήκος μιας περιόδου από αριστερά προς τα δεξιά να προκαλεί έντονη μείωση της ατομικής ακτίνας (λανθανιδική και ακτινιδική συστολή).

			Επίσης, η λανθανιδική και ακτινιδική συστολή έχει σημαντικές επιπτώσεις στις φυσικές και χημικές ιδιότητες ορισμένων στοιχείων. Για παράδειγμα η δραστική μείωση του μεγέθους των ατόμων σε συνδυασμό με την παράλληλη αύξηση της μάζας τους έχει ως αποτέλεσμα οι λανθανίδες, οι ακτινίδες και τα στοιχεία της τρίτης και τέταρτης σειράς των στοιχείων μετάπτωσης να έχουν σχετικά υψηλές τιμές πυκνότητας.

			5.5. Ενέργεια ιοντισμού

			5.5.1. Ενέργεια πρώτου ιοντισμού

			Η ελάχιστη ενέργεια που απαιτείται για την πλήρη απομάκρυνση ενός ηλεκτρονίου από ελεύθερο άτομο, που βρίσκεται στη θεμελιώδη του κατάσταση και σε αέρια φάση, ονομάζεται ενέργεια πρώτου ιοντισμού (first ionization energy) και συμβολίζεται με Ei 1.

			Δηλαδή έχουμε:

			[image: ],   Ei 1

			Η εμπειρική σχέση που συνδέει την πρώτη ενέργεια ιοντισμού ενός πολυηλεκτρονιακού ατόμου με την ενέργεια ιοντισμού του ατόμου του υδρογόνου Ei H:
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			Με βάση την παραπάνω ανάπτυξη έχουμε:

			Σε μια ομάδα του περιοδικού πίνακα η ενέργεια πρώτου ιοντισμού, Ei 1, ελαττώνεται από πάνω προς τα κάτω, καθώς αυξάνεται ο κύριος κβαντικός αριθμός n (ή ο δραστικός κβαντικός αριθμός n*). H μικρή αύξηση που επέρχεται στο δραστικό πυρηνικό φορτίο Ζ*, έχει δευτερεύοντα ρόλο στη διαμόρφωση της τιμής του Ei 1.

			Σε μια περίοδο η ενέργεια πρώτου ιοντισμού αυξάνεται από αριστερά προς τα δεξιά, καθώς αυξάνεται το δραστικό πυρηνικό φορτίο Ζ*, ενώ ο κύριος κβαντικός αριθμός n παραμένει σταθερός.

			[image: ]

			Εικόνα 5.5 Διαγραμματική απεικόνιση της περιοδικότητας που έχει η πρώτη ενέργεια ιοντισμού (Ei 1). Η καμπύλη μεταβολής του Ei 1 σε συνάρτηση με τον ατομικό αριθμό εμφανίζει ελάχιστα στα αλκάλια και σταδιακή αύξηση των τιμών (με διακυμάν-σεις) μέχρι τα ευγενή αέρια, ενώ παρατηρούνται αξιοσημείωτες αποκλίσεις στα στοιχεία d και f.

			Όπως και στην περίπτωση της ατομικής ακτίνας, η μεταβολή της πρώτης ενέργειας ιοντισμού κατά μήκος μιας σειράς στοιχείων μετάπτωσης ή των λανθανίδων ή ακτινίδων είναι πολύ μικρότερη σε σύγκριση με τις αντίστοιχες μεταβολές που παρατηρούνται στις κύριες (Α) ομάδες. Αυτό συμβαίνει επειδή στις περιπτώσεις αυτές, η αύξηση του πυρηνικού φορτίου, που αντιπροσωπεύει η αύξηση του ατομικού αριθμού, μετριάζεται λόγω θωράκισης που προκαλούν τα (n-1)d ή (n-2)f ηλεκτρόνια στα εξωτερικά ns ηλεκτρόνια. Επιπλέον, θα πρέπει να επικαλεστούμε την αξιοσημείωτη σταθερότητα των ημισυμπληρωμένων δομών d5 και f7 που δικαιολογεί αντίστοιχες αποκλίσεις στις μεταβολές των ενεργειών ιοντισμού.

			Επίσης, η αύξηση της ενέργειας ιοντισμού κατά μήκος μιας περιόδου δεν είναι ομαλή και παρατηρούνται αρκετές διακυμάνσεις, όπως απεικονίζονται στην εικόνα 5.5. Χαρακτηριστικά αναφέρονται:

			
					Η πτώση της 1ης ενέργειας ιοντισμού από τα στοιχεία της ομάδας ΙΙΑ (ns2) στα στοιχεία της ομάδας ΙΙΙΑ (ns2np1), π.χ. Ei 1(B) < Ei 1(Be) και Ei 1(Al) < Ei 1(Mg). Αυτή ερμηνεύεται λόγω της αυξημένης διεισδυτικότητας των s ηλεκτρονίων. Δηλαδή, τα p ηλεκτρόνια θωρακίζονται εντονότερα από τα s, γι’αυτό απομακρύνονται ευκολότερα.

					Η πτώση της 1ης ενέργειας ιοντισμού από την ομάδα VΑ (ns2 np3) στην ομάδα VIΑ (ns2 np4), π.χ. Ei 1(Ο) < Ei 1(Ν) και Ei 1(S) <  Ei 1(P), η οποία αποδίδεται στην αυξημένη σταθερότητα των ημισυμπληρωμένων υποστιβάδων np3.

			

			5.5.2. Διαδοχικές ενέργειες ιοντισμού

			Οι διαδοχικές ενέργειες ιοντισμού ενός πολυηλεκτρονιακού ατόμου ακολουθούν την παρακάτω σειρά:

			Ei 1 < Ei 2 < Ei 3 < Ei 4 <…..< Ei n

			Αυτό συμβαίνει επειδή σε κάθε διαδοχικό ιοντισμό αυξάνεται το θετικό φορτίο του ιόντος, με αποτέλεσμα να αυξάνονται και οι ελκτικές δυνάμεις μεταξύ ηλεκτρονίων-πυρήνα.

			5.6. Ενθαλπία Δέσμευσης Ηλεκτρονίου - Ηλεκτρονιοσυγγένεια

			5.6.1. Ορισμοί

			Ενθαλπία δέσμευσης ηλεκτρονίου ενός στοιχείου, είναι η μεταβολή της ενθαλπίας που παρατηρείται κατά την πρόσληψη ενός ηλεκτρονίου από ελεύθερο άτομο, που βρίσκεται στη θεμελιώδη του κατάσταση και σε αέρια φάση, ώστε να μετατραπεί σε ανιόν, και συμβολίζεται ΔΗEΑ.

			Δηλαδή έχουμε,

			[image: ],   ΔHEA

			Ηλεκτρονιοσυγγένεια Εea, είναι η ενέργεια ιοντισμού του ανιόντος Σ(g)-,σύμφωνα με την εξίσωση:

			[image: ],   ΔH = Eea

			Με βάση τους παραπάνω ορισμούς προκύπτει ότι, οι τιμές της ηλεκτρονιοσυγγένειας είναι αντίθετες αυτών της ενθαλπίας δέσμευσης ηλεκτρονίου. Ωστόσο, θα πρέπει να επισημάνουμε τη σύγχυση που δημιουργείται πολλές φορές στη βιβλιογραφία σχετικά με τα πρόσημα που έχουν οι τιμές της ηλεκτρονιοσυγγένειας. Αυτό οφείλεται στο γεγονός ότι πολλές φορές γίνεται χρήση των όρων ενθαλπία δέσμευσης ηλεκτρονίου(ΔΗEΑ) και ηλεκτρονιοσυγγένειας (Εea), αδιάκριτα.

			Στο παρόν βιβλίο, γίνεται σαφής διάκριση μεταξύ των όρων: ενθαλπία δέσμευσης ηλεκτρονίου(ΔΗEΑ) και ηλεκτρονιοσυγγένειας (Εea), οι τιμές των οποίων βάση ορισμού είναι αντίθετες, δηλαδή ισχύει:
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			5.6.2. Περιοδική τάση ηλεκτρονιοσυγγένειας και ενθαλπία δέσμευσης ηλεκτρονίου

			Η τιμή της ηλεκτρονιοσυγγένειας (και κατ’επέκταση της ενθαλπία δέσμευσης ηλεκτρονίου) εξαρτάται από τους ίδιους παράγοντες από τους οποίους εξαρτάται η ενέργεια ιοντισμού, δηλαδή:

			
					 τον κύριο κβαντικό αριθμό n του τελευταίου κατά την ηλεκτρονιακή δόμηση ηλεκτρονίου (ή του δραστικού κβαντικού αριθμού n*). Αύξηση του κύριου κβαντικού αριθμού συνεπάγεται μείωση της ηλεκτρονιοσυγγένειας, αφού όσο μεγαλώνει το μέγεθος του ατόμου τόσο η τάση προσέλκυσης ενός ηλεκτρονίου μειώνεται. 

					 το δραστικό πυρηνικό φορτίο Ζ* του τελευταίου κατά την ηλεκτρονιακή δόμηση ηλεκτρονίου. Αύξηση του δραστικού πυρηνικού φορτίου συνεπάγεται αύξηση της ηλεκτρονιοσυγγένειας, καθώς με αυτό τον τρόπο μεγαλώνει η έλξη που ασκεί ο πυρήνας στο ηλεκτρόνιο.

			

			Σε μια ομάδα του περιοδικού πίνακα η ηλεκτρονιοσυγγένεια συνήθως ελαττώνεται από πάνω προς τα κάτω, καθώς αυξάνεται ο κύριος κβαντικός αριθμός n (ή ο δραστικός κβαντικός αριθμός n*). H μικρή αύξηση που επέρχεται στο δραστικό πυρηνικό φορτίο Ζ*, καθώς κινούμαστε κατά μήκος της ομάδας από πάνω προς τα κάτω, έχει συνήθως δευτερεύοντα ρόλο στη διαμόρφωση της τιμής της ηλεκτρονιοσυγγένεια. Ωστόσο, σε ορισμένες περιπτώσεις είναι δύσκολο να προβλεφθεί ποιος από τους δύο παραπάνω παράγοντες θα επικρατήσει. Αποτέλεσμα αυτού είναι να δημιουργούνται διακυμάνσεις στο διάγραμμα μεταβολής της ηλεκτρονιοσυγγένειας.

			Σε μια περίοδο η ηλεκτρονιοσυγγένεια αυξάνεται από αριστερά προς τα δεξιά (με πολύ λιγότερες διακυμάνσεις). Αυτό συμβαίνει επειδή αυξάνεται το δραστικό πυρηνικό φορτίο Ζ*, ενώ ο κύριος κβαντικός αριθμός n παραμένει σταθερός.

			Επίσης παρατηρούμε:

			
					Οι θέσεις των ελαχίστων στις τιμές της ηλεκτρονιοσυγγένειας ή των μεγίστων στις τιμές της ενθαλπίας δέσμευσης ηλεκτρονίου αντιστοιχούν στις αλκαλικές γαίες (στοιχεία της ΙΙΑ) ή τα ευγενή αέρια που έχουν εξαιρετική σταθερότητα επειδή έχουν συμπληρωμένες τις εξωτερικές υποστιβάδες τους με δομή ns2 ή ns2 np6, αντίστοιχα. 

					Σχετικά σταθερές δομές είναι και αυτές που έχουν ημισυμπληρωμένες υποστιβάδες, όπως π.χ. το 7Ν:1s2 2s2 3p3. Τα στοιχεία αυτά πολύ δύσκολα προσλαμβάνουν ηλεκτρόνια γι’αυτό και έχουν πολύ μικρές τιμές ηλεκτρονιοσυγγένειας.

					Το F αντίθετα από ότι περιμένουμε εμφανίζει μικρότερη ηλεκτρονιοσυγγένεια από το Cl. Αυτό αποδίδεται στο σχετικά μικρό μέγεθος του ατόμου του F, εξαιτίας του οποίου συνωθούνται τα ηλεκτρόνια σε μικρό χώρο και αυξάνονται πολύ οι μεταξύ τους απώσεις. Με τον ίδιο τρόπο εξηγούνται και άλλες τέτοιες αποκλίσεις.

			

			5.7. Ηλεκτραρνητικότητα

			Ηλεκτραρνητικότητα, x, ενός στοιχείου είναι ένα εμπειρικό μέτρο της τάσης που έχει το άτομο ενός μορίου να έλκει προς το μέρος του ηλεκτρόνια.

			Θα πρέπει να επισημάνουμε ότι, η έννοια της ηλεκτραρνητικότητας δεν θα πρέπει σε καμία περίπτωση να συγχέεται με την ενθαλπία δέσμευσης ηλεκτρονίου. H ενθαλπία δέσμευσης ηλεκτρονίου αναφέρεται σε ελεύθερα άτομα στη θεμελιώδη τους κατάσταση, ενώ η ηλεκτραρνητικότητα στα άτομα μορίων. Γι’ αυτό η τιμή της ηλεκτραρνητικότητας δεν εξαρτάται μόνο από τις ιδιότητες του ατόμου, αλλά και από τον αριθμό και τη φύση των άλλων ατόμων που είναι ενωμένα με αυτό.

			Έχουν επινοηθεί διάφοροι τρόποι για τον προσδιορισμό της ηλεκτραρνητικότητας:

			
					Προσδιορισμός ηλεκτραρνητικότητας κατά Pauling.

					Προσδιορισμός ηλεκτραρνητικότητας κατά Allred και Rochow.

					Προσδιορισμός ηλεκτραρνητικότητας κατά Mulliken.

					Προσδιορισμός φασματοσκοπικής ηλεκτραρνητικότητας κατά Allen.

			

			5.7.1. Περιοδικότητα ηλεκτραρνητικότητας

			
					Η ηλεκτραρνητικότητα των στοιχείων αυξάνεται (με ελάχιστες εξαιρέσεις) από αριστερά προς τα δεξιά και από κάτω προς τα πάνω στον περιοδικό πίνακα.

					Τα ευγενή αέρια εμφανίζουν πολλές φορές τις μέγιστες τιμές ηλεκτραρνητικότητας ανά περίοδο. Αυτό δικαιολογείται αν ληφθεί υπόψη ότι τα ευγενή αέρια έχουν το μεγαλύτερο δραστικό πυρηνικό φορτίο και τη μικρότερη ατομική ακτίνα, άρα τη μεγαλύτερη ικανότητα έλξης ηλεκτρονίων, σε σχέση με τα υπόλοιπα στοιχεία της ίδιας περιόδου του περιοδικού πίνακα.

					Όπως στην περίπτωση της ατομικής ακτίνας, της πρώτης ενέργειας ιοντισμού και της ηλεκτρονιοσυγγένειας, οι μεταβολές ηλεκτραρνητικότητας σε μια σειρά στοιχείων μετάπτωσης είναι πολύ μικρότερες σε σύγκριση με αντίστοιχες μεταβολές κατά μήκος μιας περιόδου που περιλαμβάνει κύριες (Α) ομάδες. Αυτό συμβαίνει λόγω της θωράκισης που προκαλούν τα (n-1)d στα εξωτερικά ns ηλεκτρόνια. Ακόμα σταθερότερες είναι οι τιμές ηλεκτραρνητικότητας των λανθανίδων και των ακτινίδων). Για την ερμηνεία των παραπάνω μπορούμε επίσης να επικαλεστούμε την αξιοσημείωτη σταθερότητα των ημισυμπληρωμένων δομών d5 και f7.

			

			Συνοψίζοντας έχουμε ότι, κατά μήκος μια περιόδου από αριστερά προς τα δεξιά και κατά μήκος μιας ομάδας από κάτω προς τα πάνω, η ενέργεια ιοντισμού, η ηλεκτρονιοσυγγένεια και η ηλεκτραρνητικότητα αυξάνονται. Προς την κατεύθυνση αυτή του περιοδικού πίνακα (δεξιά και πάνω) συναντάμε τα αμέταλλα. Αντίθετα, βαδίζοντας αριστερά και κάτω τον περιοδικό πίνακα (όπου η ενέργεια ιοντισμού, η ηλεκτρονιοσυγγένεια και ηλεκτραρνητικότητα έχουν μειωμένες τιμές) συναντάμε τα στοιχεία με έντονο χαρακτήρα μετάλλου (π.χ. Cs, Rb).

			Έτσι, με βάση τον περιοδικό πίνακα εύκολα μπορεί να γίνει η διάκριση μεταξύ μετάλλων και αμετάλλων. Τα αμέταλλα καταλαμβάνουν το πάνω δεξιό κομμάτι του περιοδικού πίνακα και κατέχουν περίπου το ¼ της συνολικής του έκτασης. Τα μέταλλα καταλαμβάνουν σχεδόν όλο το υπόλοιπο κομμάτι του πίνακα, δηλαδή τα ¾ αυτού. Στη διαχωριστική γραμμή μεταξύ αυτών ή κοντά σ’αυτή βρίσκονται τα ημιμέταλλα ή μεταλλοειδή (Β, Si, Ge, As, Sb, Te, Po) που έχουν ιδιότητες μεταξύ μετάλλων και αμετάλλων.
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			5Β ΠΕΡΙΟΔΙΚΟΣ ΠΙΝΑΚΑΣ - ΑΣΚΗΣΕΙΣ


			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			5.1 Τα στοιχεία d του περιοδικού πίνακα καταλαμβάνουν:

			Α. τέσσερις περιόδους και δέκα ομάδες,

			Β. οκτώ περιόδους και τέσσερις ομάδες, 

			Γ. επτά περιόδους και δέκα ομάδες, 

			Δ. τέσσερις περιόδους και οκτώ ομάδες.

			5.2 Τα στοιχεία με δομή εξωτερικής στιβάδας ns2 np6

			i) ανήκουν στην ομάδα: 

			Α. των αλκαλίων,

			Β. των ευγενών αερίων,

			Γ. των αλκαλικών γαιών,

			Δ. του οξυγόνου.

			ii) και είναι συνολικά: 

			Α. πέντε,

			Β. έξι,

			Γ. οκτώ,

			Δ. επτά.

			5.3 Από τα στοιχεία 19Κ, 22Ti, 29Cu και 33As ανήκουν στα στοιχεία μεταπτώσεως: 

			Α. το Ti, ο Cu και το As,

			Β. το Ti και ο Cu,

			Γ. ο Cu, και το Κ,

			Δ. όλα.

			5.4 Το χημικό στοιχείο X με ηλεκτρονιακή δομή [Ar]4s24p5 ανήκει: 

			Α. στην 7η περίοδο και στην 5η ομάδα του περιοδικού πίνακα, 

			Β. στην 4η περίοδο και στην 17η ομάδα του περιοδικού πίνακα,

			Γ. στην 5η περίοδο και στην 4η ομάδα του περιοδικού πίνακα, 

			Δ. στην 4η περίοδο και στην 5η ομάδα του περιοδικού πίνακα.

			5.5 Ένα χημικό στοιχείο ανήκει στον τομέα p του περιοδικού πίνακα όταν: 

			Α. έχει τουλάχιστον ένα ηλεκτρόνιο σε p ατομικό τροχιακό, 

			Β. έχει συμπληρωμένες τις υποστιβάδες p,

			Γ. τα ηλεκτρόνια του με την υψηλότερη ενέργεια βρίσκονται σε p-τροχιακό, 

			Δ. έχει ασυμπλήρωτα p ατομικά τροχιακά

			5.6 Το μέταλλο 13Al ανήκει: 

			Α. στην 3η περίοδο και στην IIIΒ ομάδα του περιοδικού πίνακα, 

			Β. στην 3η περίοδο και στην 13η ομάδα του περιοδικού πίνακα,

			Γ. στην 3η περίοδο και στην 3η ομάδα του περιοδικού πίνακα,

			Δ. στη 2η περίοδο και στην IIIΑ ομάδα του περιοδικού πίνακα.

			5.7 Το στοιχείο με το μικρότερο ατομικό αριθμό το οποίο ανήκει στον τομέα d του περιοδικού πίνακα είναι: 

			Α. ο 30Zn,

			Β. το 19K,

			Γ. το 21Sc,

			Δ. κανένα από τα τρία παραπάνω στοιχεία.

			5.8 Τα στοιχεία με ατομικούς αριθμούς 10, 18, 36, 54, 86 είναι:

			Α. ελαφρά μέταλλα,

			Β. αδρανή αέρια,

			Γ. αλογόνα,

			Δ. σπάνιες γαίες.

			5.9 Ποιο από τα από τα παρακάτω δικαιολογεί με τον καλύτερο τρόπο ότι η τοποθέτηση του υδρογόνου στην ομάδα των αλκαλίων ή των αλογόνων είναι ανάρμοστη;

			Α. Η ενέργεια ιοντισμού του υδρογόνου είναι πολύ μεγάλη σε σχέση με αυτή των αλκαλίων και πολύ μικρή σε σχέση με αυτή των αλογόνων.

			Β. Το υδρογόνο μπορεί να σχηματίζει ενώσεις τόσο με τα αλκάλια όσο και με τα αλογόνα. 

			Γ. Το άτομο του υδρογόνου είναι πολύ ελαφρύτερο από τα άτομα των αλκαλίων ή των αλογόνων.

			Δ. Τίποτα από τα παραπάνω.

			5.10 Τις χαμηλότερες τιμές ενέργειας πρώτου ιοντισμού έχουν τα: 

			Α. αδρανή αέρια,

			Β. αλκάλια,

			Γ. στοιχεία μετάπτωσης,

			Δ. αλογόνα.

			5.11 Ηλεκτραρνητικότητα είναι το μέτρο της τάσης που έχει το άτομο ενός μορίου:

			Α. να απωθεί ηλεκτρόνια,

			Β. να έλκει ηλεκτρόνια,

			Γ. να μοιράζεται ηλεκτρόνια με άλλα άτομα,

			Δ. να συνδυάζεται με πρωτόνια.

			5.12 Ποια από τα παρακάτω στοιχεία είναι χημικά συγγενέστερα;

			Α. 11Na, 13Al,

			Β. 29Cu, 16S,

			Γ. 22Ti, 40Zr,

			Δ. 40Zr, 63Εu.

			5.13 Διαγώνια συσχετίζονται τα στοιχεία:

			Α. Li και Mg,

			B. Li και Na,

			Γ. Β και Al,

			Δ. Be και Mg.

			5.14 Η λανθανιδική και ακτινιδική συστολή οφείλεται στα f τροχιακά λόγω:

			Α. του υψηλού ηλεκτρονιακού τους φορτίου,

			Β. της αυξημένης θωράκισης που προκαλούν στο πυρηνικό φορτίο, 

			Γ. της υψηλής τους διαχυτικότητας, 

			Δ. της υψηλού τους ενεργειακού φορτίου.

			5.15 Ποιο από τα παρακάτω ιόντα έχει τη μεγίστη μαγνητική ροπή;

			Α. V3+

			B. Cr3+

			Γ. Fe3+

			Δ. Co3+

			5.16 Η σειρά με την οποία μειώνεται ο βασικός χαρακτήρας των οξειδίων είναι:

			Α. Na2O > MgO > Al2O3 > CuO

			B. MgO > Al2O3 > CuO > Na2O 

			Γ. Al2O3 > MgO > CuO > Na2O 

			Δ. CuO > Na2O > MgO > Al2O3

			5.17 Από τις επόμενες ενώσεις, υψηλότερο σημείο τήξης έχει:

			Α. NaF

			Β. NaCl

			Γ. NaBr

			Δ. NaI

			5.18 Η ενέργεια πρώτου ιοντισμού του αζώτου είναι μεγαλύτερη απ’ αυτή του οξυγόνου:

			Α. επειδή το δραστικό πυρηνικό φορτίο του Ν είναι μεγαλύτερο του Ο,

			Β. λόγω της αυξημένης διεισδυτικότητας των ηλεκτρονίων σθένους του Ν, 

			Γ. λόγω της αυξημένης σταθερότητας των ημισυμπληρωμένων υποστιβάδων του Ν,

			Δ. επειδή η ατομική ακτίνα του αζώτου είναι μικρότερη του οξυγόνου.

			5.19 Οι διαγώνιες σχέσεις αφορούν κυρίως τα στοιχεία:

			Α. της πρώτης περιόδου,

			Β. της δεύτερης περιόδου,

			Γ. της δεύτερης και τρίτης περιόδου,

			Δ. όλων των περιόδων.

			5.20 Το στοιχείο καλιφόρνιο (98Cf) ανήκει:

			Α. στη σειρά των ακτινίδων,

			Β. στην οικογένεια των αλκαλίων,

			Γ. στην οικογένεια των αλκαλικών γαιών,

			Δ. στη σειρά των λανθανίδων.

			5.21 Οι τιμές της ηλεκτρονιοσυγγένειας και της ενθαλπίας δέσμευσης ηλεκτρονίου είναι:

			Α. ταυτόσημες,

			Β. αντίθετες,

			Γ. διαφορετικές, 

			Δ. ταυτόσημες για τα ηλεκτραρνητικά στοιχεία και διαφορετικές για τα ηλεκτροθετικά.

			5.22 Η χημεία του λιθίου μοιάζει με αυτή του μαγνησίου επειδή τα στοιχεία αυτά:

			Α. έχουν παρόμοια ηλεκτρονιακή διαμόρφωση,

			Β. απαντούν στα ίδια ορυκτά στη φύση,

			Γ. έχουν περίπου την ίδια ατομική ακτίνα,

			Δ. βρίσκονται στην ίδια ομάδα του περιοδικού πίνακα.

			5.23 Στην 6η περίοδο 14 στοιχεία τοποθετούνται στην ομάδα ΙΙΙΒ, τα στοιχεία αυτά είναι γνωστά ως:

			Α. αλκάλια,

			Β. αλκαλικές γαίες,

			Γ. σπάνια αέρια,

			Δ. σπάνιες γαίες.

			5.24 Τα στοιχεία Α, Β, Γ στο παρακάτω διάγραμμα είναι:

			[image: ]

			Α. αλκάλια,

			Β. αλκαλικές γαίες,

			Γ. αλογόνα,

			Δ. ευγενή αέρια.

			5.25 Το παρακάτω διάγραμμα παριστά γραφικά τις πέντε πρώτες ενέργειες ιοντισμού του στοιχείου Χ 

			Ποια από τις παρακάτω προτάσεις είναι λάθος; Το διάγραμμα αυτό δείχνει:

			[image: ]

			Α. μέρος της ηλεκτρονιακής διαμόρφωσης του στοιχείου Χ,

			Β. ότι το στοιχείο Χ δεν μπορεί να έχει ατομικό αριθμό μικρότερο του 12,

			Γ. ότι το στοιχείο Χ θα μπορούσε να ανήκει στην ομάδα ΙΙΑ (αλκαλικών γαιών),

			Δ. την αύξηση της ενέργειας ιοντισμού, καθώς αυξάνεται η μέση απόσταση του ηλεκτρονίου από τον πυρήνα. 

			5.26 Ποια από τις παρακάτω χαρακτηριστικά των ατόμων των στοιχείων (ή των ενώσεων τους) δεν μεταβάλλονται περιοδικά σε συνάρτηση με το Z;

			Α. το είδος του χημικού δεσμού,

			Β. η ηλεκτραρνητικότητα,

			Γ. η ενέργεια ιοντισμού,

			Δ. ο λόγος Ν/Ζ.

			5.27 Από τα μέταλλα Be, Mg, Ca και Sr της ΙΙΑ ομάδας του περιοδικού πίνακα, οι λιγότερο ιοντικές χλωριούχες ενώσεις είναι αυτές που σχηματίζονται με το:

			Α. Be

			B. Mg

			Γ. Ca

			Δ. Sr

			5.28 Από τις επόμενες χημικές εξισώσεις αυτή που αντιστοιχεί σε ενδόθερμη διεργασία, είναι:

			1) Na(g) +e → Na-(g)	

			2) Mg(g) +e → Mg-(g)

			3) Cl(g) +e → Cl-(g)	

			4) Ar(g) +e → Ar-(g)

			Α. 1 και 2,

			Β. 2 και 4,

			Γ. 3 και 4,

			Δ. 1, 2 και 4.

			5.29 Στοιχείο Χ με ατομικό αριθμό 29 ανήκει:
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			5.30 Η τιμή της ηλεκτρονιοσυγγένειας στοιχείου που έχει στη στιβάδα σθένους του τη διαμόρφωση d10s2 είναι:

			Α. θετική,

			Β. μηδέν,

			Γ. αρνητική,

			Δ. δεν μπορεί να προβλεφθεί.

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση 

			5.31 Η τρίτη περίοδος του περιοδικού πίνακα περιλαμβάνει οκτώ στοιχεία. 

			5.32 Ένα χημικό στοιχείο ανήκει στον p τομέα όταν έχει συμπληρωμένη την p υποστιβάδα του. 

			5.33 Όλα τα ευγενή αέρια έχουν δομή εξωτερικής στιβάδας s2p6

			5.34 Όλα τα στοιχεία του d τομέα του περιοδικού πίνακα έχουν ατομικούς αριθμούς μεγαλύτερους του 20.

			5.35 Τα στοιχεία του d τομέα του περιοδικού πίνακα κατανέμονται σε 10 ομάδες.

			5.36 Αν το άτομο ενός στοιχείου διαθέτει στη στιβάδα σθένους του ένα μόνο ηλεκτρονιακό ζεύγος, τότε το στοιχείο ανήκει στον s τομέα του περιοδικού πίνακα. 

			5.37 Το στοιχείο με ηλεκτρονιακή δομή [Νe] 3s23p5έχει ατομικό αριθμό 17.

			5.38 Ο σίδηρος (Ζ = 26) ανήκει στον τομέα d του περιοδικού πίνακα.

			5.39 Η ηλεκτρονιακή διαμόρφωση των στοιχείων του f τομέα είναι: [ευγενές αέριο]ns2 (n-1)d1(n-2)f x με 1 ≤ x ≤ 14

			5.40 Το λανθάνιο (Ζ = 57) ανήκει στις λανθανίδες. 

			5.41 Στις λανθανίδες και ακτινίδες η θωράκιση που προκαλούν τα f ηλεκτρόνια είναι αποτελεσματική, επειδή τα f τροχιακά είναι πολύ διάχυτα. Αποτέλεσμα αυτού είναι η λανθανιδική και ακτινιδική συστολή.

			5.42 Τα στοιχεία 20Ca:[Ar]3d04s2 και 30Zn:[Ar]3d104s2 παρόλο που έχουν παραπλήσιες ηλεκτρονιακές δομήσεις εμφανίζουν τελείως διαφορετική χημική συμπεριφορά. Το ασβέστιο είναι πολύ δραστικό μέταλλο, ενώ ο ψευδάργυρος είναι αδρανές γι’αυτό και χαρακτηρίζεται ως ευγενές μέταλλο.

			5.43 Οι λανθανίδες, οι ακτινίδες έχουν σχετικά μικρές χαμηλές πυκνότητας λόγω της λανθανιδικής και ακτινιδική συστολής.

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			5.44 Να εξηγήσετε με βάση τη θεωρία του Bohr γιατί η δεύτερη ενέργεια ιοντισμού του He είναι σχεδόν τέσσερις φορές μεγαλύτερη από την ενέργεια ιοντισμού του Η και η τρίτη ενέργεια του Li σχεδόν εννέα φορές μεγαλύτερη από την ενέργεια ιοντισμού του Η:

			Η(g) → Η(g)+ + e-Ei1 = 1312,0 kJ mol-1

			Ηe(g)+ → Ηe(g)2+ + e-Ei2 = 5250,4 kJ mol-1

			Li(g)2+ → Li(g)3+ + e-Ei3 = 11814,9 kJ mol-1

			5.45 Να εξηγήσετε με βάση τη θέση τους στον περιοδικό πίνακα γιατί τα μέταλλα των αλκαλίων (και σε μικρότερο βαθμό των αλκαλικών γαιών) έχουν σε στερεά κατάσταση σχετικά μικρή πυκνότητα σε σύγκριση με άλλα μέταλλα, π.χ. στοιχεία μετάπτωσης.

			5.46 Να εξηγήσετε γιατί κατά την ηλεκτρονιακή δόμηση της πρώτης σειράς των στοιχείων μετάπτωσης ισχύει σχετικά με τις ενέργειες των τροχιακών: Ε4s < Ε3d, ενώ κατά τον ιοντισμό των στοιχείων αυτών ισχύει το αντίθετο: Ε4s > Ε3d. Ποιες ανάλογες σχέσεις ισχύουν για τα στοιχεία της δεύτερης και ποιες για τα στοιχεία της τρίτης σειράς των στοιχείων μετάπτωσης;

			5.47 Τα στοιχεία 19Κ: [Ar]3d04s1 και 29Cu: [Ar]3d104s1 παρόλο που έχουν παραπλήσιες ηλεκτρονιακές δομήσεις εμφανίζουν τελείως διαφορετική χημική συμπεριφορά. Το κάλιο είναι πολύ δραστικό μέταλλο, ενώ ο χαλκός είναι αδρανές γι’ αυτό και χαρακτηρίζεται ως ευγενές μέταλλο. Πώς μπορείτε να εξηγήσετε τα παραπάνω;
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			5Γ ΠΕΡΙΟΔΙΚΟΣ ΠΙΝΑΚΑΣ - ΛΥΣΕΙΣ ΑΣΚΗΣΕΩΝ


			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			5.1

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: α) Η υποστιβάδα d συμπληρώνεται με 10 ηλεκτρόνια, β) Η συμπλήρωση της d υποστιβάδας αρχίζει από την 4η περίοδο.

			5.2

			Σωστή απάντηση: Β και Β

			Αιτιολόγηση: Τα ευγενή αέρια έχουν δομή εξωτερικής στιβάδας ns2np6 πλην του He που έχει δομή ns2. Με βάση το περιοδικό πίνακα ο αριθμός των στοιχείων με την παραπάνω δομή είναι 6.

			5.3

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Αν κάνουμε κατανομή ηλεκτρονίων σε υποστιβάδες θα δούμε ότι το Κ έχει εξωτερική δομή ns1 και το Αs ns2np3.

			5.4

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση:

			α) Το Ar βρίσκεται στην 3η περίοδο, άρα το στοιχείο Χ θα βρίσκεται στην 4η περίοδο. 

			β) Θα βρίσκεται στη 17η ομάδα, αφού έχει εξωτερική δομή 4s24p5.

			5.5

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Ο τομέας καθορίζεται από το είδος των τροχιακών της εξωτερικής υποστιβάδας, η οποία μπορεί να είναι ασυμπλήρωτη ή συμπληρωμένη (np6).

			5.6

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: To Αl έχει δομή 1s2 2s2 2p6 3s2 3p1. Αφού έχει 3 στιβάδες ανήκει στην 3η περίοδο και αφού βρίσκεται στον τομέα p (3s2 3p1), ο αριθμός της ομάδας στην οποία θα ανήκει είναι: αριθμός των ηλεκτρονίων της εξωτερικής στιβάδας +10, δηλαδή 3+10 = 13 ή ΙΙΙΑ.

			5.7

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: To Sc έχει δομή 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d1. Δηλαδή είναι το στοιχείο στο οποίο αρχίζουν να συμπληρώνονται τα d τροχιακά.

			5.8

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Όλα έχουν εξωτερική δομή ns2np6 και επομένως είναι ευγενή (ή αδρανή) αέρια.

			5.9

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Το υδρογόνο είναι αέριο και όχι μέταλλο, συνεπώς η τοποθέτηση του με τα αλκάλια θεωρείται ανάρμοστη. Η χημική συμπεριφορά του υδρογόνου μοιάζει με αυτή των αλογόνων, όμως, η τοποθέτηση του με τα αλογόνα είναι ανάρμοστη, καθώς η ηλεκτρονιακή του δόμηση δεν είναι συμβατή με τη θέση αυτή. Έτσι, πολλοί επιστήμονες υποστηρίζουν ότι η σωστή θέση του υδρογόνου είναι έξω από το «κύριο σώμα» του περιοδικού πίνακα, μόνο του, υπό μορφή παραρτήματος.

			5.10

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Τα αλκάλια έχουν εξωτερική δομή ns1 και ανήκουν στην 1η ομάδα του Π.Π. Ως γνωστό, η ενέργεια πρώτου ιοντισμού αυξάνεται από αριστερά προς τα δεξιά κατά μήκος μιας περιόδου.

			5.11

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Ηλεκτραρνητικότητα, χ, ενός στοιχείου είναι ένα εμπειρικό μέτρο της τάσης που έχει το άτομο ενός μορίου να έλκει προς το μέρος του ηλεκτρόνια. Η τιμή της ηλεκτραρνητικότητας δεν εξαρτάται μόνο από τις ιδιότητες του ατόμου, αλλά και από τον αριθμό και τη φύση των άλλων ατόμων που είναι ενωμένα με αυτό.

			5.12

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Με βάση την ηλεκτρονιακή τους δόμηση το Na ανήκει στον s τομέα, το Αl και S στον p, o Cu, Ti και το Zr στον d και τo Eu στον f. Επιπλέον, το Ti και Zr έχουν την ίδια ηλεκτρονιακή δομή: [ευγενές αέριο](n-1)d2ns2 και ανήκουν στην ίδια ομάδα του Π.Π.: IVB ή 4η.

			5.13

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Οι διαγώνιες συσχετίσεις οι οποίες αφορούν ομοιότητες στη χημική συμπεριφορά που παρουσιάζουν στοιχεία (κυρίως της 2ης και 3ης περιόδου του περιοδικού πίνακα) Χαρακτηριστικά παραδείγματα τέτοιων διαγωνιακών σχέσεων είναι: i) Λίθιο-μαγνήσιο ii) Βηρύλλιο – αργίλιο iii) βόριο-πυρίτιο.

			Li     Be     B     C

			Na    Mg   Al    Si

			5.14 

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Στις λανθανίδες και ακτινίδες η θωράκιση που προκαλούν τα f ηλεκτρόνια δεν είναι αποτελεσματική, επειδή τα f  τροχιακά είναι πολύ διάχυτα. Αποτέλεσμα αυτού είναι η αύξηση του πυρηνικού φορτίου κατά μήκος μιας περιόδου από αριστερά προς τα δεξιά να προκαλεί έντονη μείωση της ατομικής ακτίνας (λανθανιδική και ακτινιδική συστολή).

			5.15

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Δομή 26Fe3+: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d5. Άρα έχει το μεγαλύτερο αριθμό μονήρων ηλεκτρονίων (5) από τα υπόλοιπα.

			5.16

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Από αριστερά προς τα δεξιά σε μια περίοδο ελαττώνεται γενικά ο μεταλλικός χαρακτήρας των στοιχείων και άρα ελαττώνεται και ο βασικός χαρακτήρας των οξειδίων.

			5.17

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Ο αυξημένος ιοντικός χαρακτήρας του NaF λόγω σχετικά μικρής ατομικής ακτίνας του F οδηγεί σε υψηλότερο σημείο τήξης.

			5.18

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Η δομή 7Ν: 1s2 2s2 2p3 είναι σταθερή λόγω των ημισυμπληρωμένων υποστιβάδων p.

			5.19

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Οι διαγώνιες συσχετίσεις οι οποίες αφορούν ομοιότητες στη χημική συμπεριφορά που παρουσιάζουν στοιχεία (κυρίως της 2ης και 3ης περιόδου του περιοδικού πίνακα). Χαρακτηριστικά παραδείγματα τέτοιων διαγωνιακών σχέσεων είναι: i) Λίθιο-μαγνήσιο ii) Βηρύλλιο – αργίλιο iii) βόριο-πυρίτιο.

			Li	Be	B	C

			Na	Mg	Al	Si

			5.20

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Με βάση τον ατομικό του αριθμό προκύπτει ότι το στοιχείο καλιφόρνιο 98Cf ανήκει στις ακτινίδες. Οι ακτινίδες ανήκουν στην 7η περίοδο και περιλαμβάνουν στοιχεία με ατονικούς αριθμούς 90-103.

			5.21

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Με βάση τους ορισμούς των δύο αυτών εννοιών: 

			Ενθαλπία δέσμευσης ηλεκτρονίου ενός στοιχείου: Σ(g) + e- → Σ(g)-, ΔΗEΑ

			Ηλεκτρονιοσυγγένεια ενός στοιχείου: Σ(g)- → Σ(g) + e-, ΔΗ = Εea

			προκύπτει ότι οι τιμές της ηλεκτρονιοσυγγένειας είναι αντίθετες αυτών της ενθαλπίας δέσμευσης ηλεκτρονίου.

			5.22

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Η χημική συμπεριφορά του Li διαφέρει από αυτή των άλλων στοιχείων της ΙΑ ομάδας, ενώ προσεγγίζει τις ιδιότητες του Mg που ανήκει στην ΙΙΑ ομάδα, λόγω διαγώνιας σχέσης με αυτό.

			5.23

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Τα 14 αυτά στοιχεία της 6η περιόδου και ΙΙΙΒ ομάδα ονομάζονται λανθανίδες (παλαιότερα σπάνιες γαίες) και παρουσιάζουν παρόμοιες ιδιότητες. Στις λανθανίδες συμπληρώνεται η υποστιβάδα 4f.

			5.24

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Η πρώτη ενέργεια ιοντισμού σε μια περίοδο του Π.Π. αυξάνεται από αριστερά προς τα δεξιά. Τα ευγενή αέρια έχουν τη μεγίστη σταθερότητα, λόγω συμπληρωμένης δομή της εξωτερικής τους στοιβάδας: ns2 ή ns2 np6.

			5.25

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Το παραπάνω διάγραμμα υποδηλώνει ότι το στοιχείο έχει στην εξωτερική στοιβάδα 2 ηλεκτρόνια. Κατά συνέπεια είναι αλκαλική γαία. Δεν μπορεί να είναι το 4Be και η επόμενη αλκαλική γαία είναι το 12Mg. Η μοναδική πρόταση που κρίνεται λανθασμένη είναι η Δ, καθώς αναμένεται να μειώνεται η ενέργειας ιοντισμού, καθώς αυξάνεται η μέση απόσταση του ηλεκτρονίου από τον πυρήνα, λόγω μείωσης της έλξης των ηλεκτρονίων από τον πυρήνα.

			5.26

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Η ηλεκτρονιακή δόμηση που συσχετίζεται άμεσα με τη χημική συμπεριφορά των στοιχείων και τη θέση τους στον Π.Π., δεν έχει σχέση με τον αριθμό των νετρονίων (Ν).

			5.27

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Το Βe έχει σχετικά μικρή ατομική ακτίνα κατά συνέπεια μεγάλη ενέργεια ιοντισμού. Δηλαδή, έχει ασθενή μεταλλικό χαρακτήρα Για αυτό οι χλωριούχες ενώσεις του έχουν ασθενή ιοντικό χαρακτήρα (πολωσιμότητα ιοντικού δεσμού).

			5.28

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Οι εξισώσεις 2 και 4 είναι ενδόθερμες επειδή τα άτομα Mg (ns2) και Ar (ns2 np6) έχουν σταθερή ηλεκτρονιακή δομή.

			5.29

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Η ηλεκτρονιακή δομή του στοιχείου Χ: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s1 3d10 με βάση τη δομή καθορίζεται και η θέση του στο Π.Π.

			5.30

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Σε μια ομάδα του περιοδικού πίνακα η ηλεκτρονιοσυγγένεια συνήθως ελαττώνεται από πάνω προς τα κάτω, καθώς αυξάνεται ο κύριος κβαντικός αριθμός n (ή ο δραστικός κβαντικός αριθμός n*). H μικρή αύξηση που επέρχεται στο δραστικό πυρηνικό φορτίο Ζ*, καθώς κινούμαστε κατά μήκος της ομάδας από πάνω προς τα κάτω, έχει συνήθως δευτερεύοντα ρόλο στη διαμόρφωση της τιμής της ηλεκτρονιοσυγγένειας. Ωστόσο, σε ορισμένες περιπτώσεις, όπως στην περίπτωση του ερωτήματος μας, είναι δύσκολο να προβλεφθεί ποιος από τους δύο παραπάνω παράγοντες θα επικρατήσει. Αποτέλεσμα αυτού είναι να δημιουργούνται διακυμάνσεις και να μη μπορεί να προβλεφθεί η τιμή της.

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση 

			5.31

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Η τρίτη περίοδος του περιοδικού πίνακα αποτελείται από οκτώ στοιχεία, αρχίζοντας από το 11Na (με δομή [Νe]3s1) και τελειώνοντας με το άτομο του 18Ar (με δομή [Νe]3s2 3p6). Στην περίοδο αυτή δομείται η στιβάδα Μ, γι’αυτό και η περίοδος αυτή περιλαμβάνει οκτώ στοιχεία, όσος είναι και ο απαιτούμενος αριθμός ηλεκτρονίων για τη συμπλήρωση της στιβάδας Μ.

			5.32

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Ο τομέας του περιοδικού πίνακα που εντάσσεται ένα στοιχείο καθορίζεται από το είδος των ηλεκτρονίων σθένους (ηλεκτρονίων με τη μεγαλύτερη ενέργεια) π.χ. s, p, d ή f.

			5.33

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Το ήλιο έχει δομή 1s2.

			5.34

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Η 4η περίοδος του Π.Π. περιλαμβάνει την πρώτη σειρά των στοιχείων μετάπτωσης, όπου συμπληρώνεται η υποστιβάδα 3d. Η σειρά αυτή περιλαμβάνει 10 στοιχεία από το 21Sc (με δομή [Ar]4s2 3d1) μέχρι τον 30Zn (με δομή [Ar]4s2 3d10).

			5.35

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: O τομέας d περιλαμβάνει στοιχεία των οποίων το τελευταίο ηλεκτρόνιο, κατά την ηλεκτρονική δόμηση των ατόμων τους, τοποθετείται σε υποστιβάδα d. Ο τομέας αυτός περιλαμβάνει τα στοιχεία μετάπτωσης. Η υποστιβάδα d χωράει 10 ηλεκτρόνια γι’αυτό και ο τομέας d έχει 10 δευτερεύουσες ομάδες (ομάδες Β). Η ηλεκτρονιακή διαμόρφωση των στοιχείων του τομέα d είναι: [ευγενές αέριο] ns2 (n-1) dx με 

			1 ≤ x ≤ 10.

			5.36

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Τα s στοιχεία έχουν δομή:[ευγενές αέριο] nsx με x =1 ή 2

			Τα p στοιχεία έχουν δομή:[ευγενές αέριο] ns2npx με 1 ≤ x ≤ 6

			Τα d στοιχεία έχουν δομή:[ευγενές αέριο] ns2 (n-1)dx με 1 ≤ x ≤ 10

			Τα f στοιχεία έχουν δομή:[ευγενές αέριο] ns2 (n-1)d1 (n-2)f x με 1 ≤ x ≤ 14

			Παρατηρούμε ότι και τα στοιχεία του d και f τομέα διαθέτουν στη στιβάδα σθένους τους ένα μόνο ηλεκτρονιακό ζεύγος.

			5.37

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Το Ne έχει τη δομή: 1s2 2s2 2p6 και έχει Ζ=10.

			5.38

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Η δομή του 26Fe: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d6 4s2

			Ωστόσο, το τελευταίο ηλεκτρόνιο κατά την ηλεκτρονική δόμηση του ατόμου του σιδήρου, τοποθετήθηκε στην υποστιβάδα 3d γι’ αυτό και ανήκει στον τομέα d.

			5.39

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Τα f στοιχεία έχουν δομή:[ευγενές αέριο] ns2 (n-1)d1 (n-2)fx με 1 ≤ x ≤ 14

			Για παράδειγμα στην 6η περίοδο, αμέσως μετά το La, τα 4f ηλεκτρόνια αποκτούν χαμηλότερη ενέργεια από τα 5d γι’αυτό και αρχίζει η διαδοχική πλήρωση των 4f τροχιακών με 14 ηλεκτρόνια. Τα 14 αυτά στοιχεία ονομάζονται λανθανίδες

			5.40

			Λάθος ή Σωστό

			Αιτιολόγηση: Υπάρχει διαφωνία ως προς τη θέση του λανθανίου στο Π.Π. Ορισμένοι ερευνητές υποστηρίζουν ότι η θέση του λανθανίου (La) είναι στο κύριο σώμα του περιοδικού πίνακα (ομάδα 3, περίοδος 6), ενώ άλλοι ότι βρίσκεται στο αριστερό άκρο του παραρτήματος των λανθανίδων. Στο παρόν βιβλίο δεχόμαστε την πρώτη εκδοχή.

			5.41

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Στις λανθανίδες και ακτινίδες η θωράκιση που προκαλούν τα f ηλεκτρόνια δεν είναι αποτελεσματική, επειδή τα f τροχιακά είναι πολύ διάχυτα. Αποτέλεσμα αυτού είναι η αύξηση του πυρηνικού φορτίου κατά μήκος μιας περιόδου από αριστερά προς τα δεξιά να προκαλεί έντονη μείωση της ατομικής ακτίνας (λανθανιδική και ακτινιδική συστολή).

			5.42

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Στο άτομο του Zn το πραγματικό πυρηνικό φορτίο είναι κατά 10 μονάδες μεγαλύτερο του Ca. Σε αντιστάθμισμα έχουν τοποθετηθεί 10 ηλεκτρόνια στην υποστιβάδα d, τα οποία όμως ασκούν πολύ φτωχή προάσπιση στο πυρηνικό φορτίο. Επομένως, το δραστικό πυρηνικό φορτίο του Zn είναι πολύ μεγαλύτερο του Ca. Συνέπεια αυτού είναι τα 4s ηλεκτρόνια του Zn να αποσπώνται πολύ δυσκολότερα απ’αυτό του Ca. Αυτό σημαίνει ότι ο Zn είναι αδρανές σε σχέση με το Ca.

			5.43

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Το αντίθετο συμβαίνει. Η δραστική μείωση του μεγέθους των ατόμων, λόγω της λανθανιδικής και ακτινιδικής συστολής, σε συνδυασμό με την παράλληλη αύξηση της μάζας τους έχει ως αποτέλεσμα οι λανθανίδες, οι ακτινίδες και τα να έχουν σχετικά υψηλές τιμές πυκνότητας.

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			5.44

			Απάντηση: Με βάση τη θεωρία του Bohr η ενέργεια του ηλεκτρονίου είναι ανάλογη του τετραγώνου του φορτίου του πυρήνα. Το φορτίο του πυρήνα He+ είναι διπλάσιο του Li2+ και τριπλάσιο αυτού του Η.

			5.45

			Απάντηση: Σε μια περίοδο η πυκνότητα καταρχάς αυξάνεται από αριστερά προς τα δεξιά (με την αύξηση του ατομικού αριθμού) και κατόπιν ελαττώνεται. Η καμπύλη μεταβολής της πυκνότητας σε συνάρτηση με τον ατομικό αριθμό εμφανίζει ελάχιστα στα αλκάλια και μέγιστα στις μεσαίες ομάδες του περιοδικού πίνακα (στοιχεία μετάπτωσης). Τα στοιχεία με τις μέγιστες τιμές πυκνότητας βρίσκονται στο κέντρο της έκτης περιόδου και είναι τα Os, Ir και Pt (με πυκνότητα περίπου 22 g cm-3). Τα παραπάνω ερμηνεύονται με βάση την ατομική ακτίνα η οποία σε μια περίοδο ελαττώνεται από τα αλκάλια προς τα στοιχεία μετάπτωσης.

			5.46

			Απάντηση: Κατά τη συμπλήρωση των τροχιακών ακολουθείται η αρχή aufbau, σύμφωνα με την αρχή της ελάχιστης ενέργειας. Για το λόγο αυτό συμπληρώνεται πρώτα το 4s τροχιακό και μετά το 3d (Ε4s < Ε3d), αφού λόγω μεγαλύτερης διεισδυτικότητας το 4s είναι πιο κοντά στον πυρήνα και συνεπώς έχει μικρότερη ενέργεια από το 3d. Ωστόσο, μετά τη συμπλήρωση των τροχιακών με ηλεκτρόνια, το 3d έλκεται περισσότερο από τον πυρήνα, λόγω αντίστοιχης αύξησης του δραστικού πυρηνικού φορτίου, ενώ τα 4s δεν αποτελούν μέρος των εσωτερικών ηλεκτρονίων, ώστε να προκαλέσουν θωράκιση. Αποτέλεσμα αυτού είναι η ενέργεια του τροχιακού 3d να χαμηλώσει σε σχέση με την 4s, ώστε ισχύει: Ε3d < Ε4s. Αυτό σημαίνει ότι κατά τον ιοντισμό της πρώτης σειράς των στοιχείων μετάπτωσης απομακρύνονται πρώτα τα 4s ηλεκτρόνια και μετά τα 3d. Ανάλογες σχέσεις ισχύουν για τα στοιχεία της δεύτερης σειράς των στοιχείων μετάπτωσης, δηλαδή Ε5s < Ε4d ισχύει κατά τη δόμηση, ενώ Ε4d<Ε5s κατά τον ιοντισμό. Ομοίως, για τα στοιχεία της τρίτης σειράς των στοιχείων μετάπτωσης έχουμε: Ε6s<Ε5d για τη δόμηση και Ε5d<Ε6s για τον ιοντισμό.

			5.47

			Απάντηση: Στο άτομο του Cu το πραγματικό πυρηνικό φορτίο είναι κατά 10 μονάδες μεγαλύτερο του K. Σε αντιστάθμισμα έχουν τοποθετηθεί 10 ηλεκτρόνια στην υποστιβάδα d, τα οποία όμως ασκούν πολύ φτωχή προάσπιση στο πυρηνικό φορτίο. Επομένως, το δραστικό πυρηνικό φορτίο του Cu είναι πολύ μεγαλύτερο του K. Συνέπεια αυτού είναι το τελευταίο ηλεκτρόνιο του Cu (4s ηλεκτρόνιο) να αποσπάται πολύ δυσκολότερα απ’ αυτό του Κ. Δηλαδή, Ei1 (Cu) > Ei1 (K). Αυτό σημαίνει ότι ο Cu είναι αδρανές και το Κ δραστικό μέταλλο.
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			6Α ΙΟΝΤΙΚΟΣ ΔΕΣΜΟΣ - ΣΥΝΟΠΤΙΚΗ ΘΕΩΡΙΑ


			Σύνοψη

			Περιγράφονται οι ιδιότητες των ιοντικών ενώσεων. Διατυπώνονται οι θεωρίες που ερμηνεύουν τον ιοντικό δεσμό. Ορίζεται η ιοντική ακτίνα και αναφέρονται οι μέθοδοι μέτρησης της, καθώς και οι παράγοντες που την επηρεάζουν. Περιγράφεται η γεωμετρία των ιοντικών κρυστάλλων. Ορίζεται η πολωσιμότητα ενός ιόντος και αναφέρονται οι κανόνες Fajans που αποτελούν τη βάση για τη διάκριση των ιοντικών από τις ομοιοπολικές ενώσεις. Στο Β΄ μέρος του κεφαλαίου δίνονται ερωτήσεις ανοικτού και κλειστού τύπου και στο Γ΄ μέρος δίνονται οι απαντήσεις με αναλυτικές εξηγήσεις για την εμπέδωση της θεωρίας.

			Προαπαιτούμενη γνώση

			Προαπαιτούμενη γνώση είναι η ύλη Α΄ Λυκείου θετικής κατεύθυνσης.

			6.1. Εισαγωγή

			Η διάκριση αυτή μεταξύ των δεσμών του ομοιοπολικού και ιοντικού δεσμού, δεν είναι σαφής. Όσο μεγαλύτερη είναι η διαφορά ηλεκτραρνητικότητας (Δx) μεταξύ των συνδεόμενων ατόμων, τόσο εντονότερος είναι ο ιοντικός χαρακτήρας του δεσμού που αναπτύσσεται μεταξύ τους. Έτσι, έχουμε:

			
					με Δx = 0 ⇒ καθαρά ομοιοπολικός δεσμός

					με 0 < Δx <1,7 ⇒ πολωμένος (ή πολικός) ομοιοπολικός δεσμός

					με Δx > 1,7 ⇒ ιοντικός δεσμός

			

			Οι ιοντικές ενώσεις έχουν τα εξής χαρακτηριστικά:

			
					Στις ιοντικές ενώσεις δεν υπάρχει η έννοια του μορίου. Σχηματίζονται κρυσταλλικά πλέγματα αποτελούμενα από θετικά και αρνητικά ιόντα διατεταγμένα με τέτοιο τρόπο, ώστε να μεγιστοποιούνται οι ελκτικές δυνάμεις μεταξύ των ετερώνυμων ιόντων και να ελαχιστοποιούνται οι απωστικές μεταξύ των ομώνυμων ιόντων. Το πλέγμα είναι τόσο πιο σταθερό όσο πιο μεγάλος είναι ο αριθμός των ιόντων με αντίθετο φορτίο που περιβάλλουν κάθε ιόν (αριθμός σύνταξης ή ένταξης).

					Έχουν υψηλά σημεία τήξεως, καθώς οι ιοντικοί δεσμοί είναι συνήθως πολύ ισχυροί και κατευθύνονται προς όλες τις διευθύνσεις.

					Πολλές ιοντικές ενώσεις είναι ευδιάλυτες στο νερό ή σε πολικούς διαλύτες. Η ενέργεια διαλύτωσης, καθώς και η αύξηση εντροπίας που συνοδεύει τη διάλυση, αντισταθμίζει τις υψηλές ενεργειακές απαιτήσεις για τη διάσπαση του πλέγματος.

					Τα τήγματα και τα υδατικά τους διαλύματα έχουν μεγάλη αγωγιμότητα.

					Οι ιοντικοί κρύσταλλοί τους είναι συνήθως σκληροί και εύθραυστοι. Η σκληρότητά τους οφείλεται στην ισχύ του δεσμού. Η ευθραυστότητά τους ερμηνεύεται ως εξής: η εφαρμογή ισχυρής δύναμης στον κρύσταλλο μετατοπίζει τα ιόντα, οπότε οι ελκτικές δυνάμεις γίνονται απωστικές, καθώς λαμβάνουν χώρα επαφές ανιόντος - ανιόντος και κατιόντος - κατιόντος.

			

			6.2. Ηλεκτρονιακή Θεωρία του Σθένους – Θεωρία Kossel

			H βάση της ηλεκτρονιακής θεωρίας του σθένους είναι:

			Ο κανόνας της οκτάδας σύμφωνα με τον οποίον τα άτομα αναπτύσσουν χημικούς δεσμούς είτε με αποβολή, είτε με πρόσληψη, είτε με αμοιβαία συνεισφορά ηλεκτρονίων της εξωτερικής στιβάδας τους (ηλεκτρονίων σθένους). Κατ' αυτό τον τρόπο τα άτομα αποκτούν την ηλεκτρονιακή δομή ευγενούς αερίου, δηλαδή οκτώ ηλεκτρόνια στην εξωτερική τους στιβάδα, η οποία χαρακτηρίζεται από τη μεγίστη σταθερότητα. Από τον κανόνα της οκτάδας εξαιρείται η στιβάδα Κ που συμπληρώνεται με δύο ηλεκτρόνια.

			Στην περίπτωση του ιοντικού δεσμού μεταφέρονται συνήθως 1 έως 3 ηλεκτρόνια από το λιγότερο ηλεκτραρνητικό άτομο (π.χ. μέταλλο της ΙΑ, ΙΙΑ, ΙΙΙΑ ομάδας του περιοδικού πίνακα) στο περισσότερο ηλεκτραρνητικό άτομο (π.χ. αμέταλλο της VIA ή VIIA ομάδας). Η ανταλλαγή αυτή των ηλεκτρονίων οδηγεί στο σχηματισμό ιόντων, ενώ παράλληλα αποκτάται η δομή ευγενούς αερίου. Μεταξύ των ετερώνυμα φορτισμένων ιόντων αναπτύσσονται ισχυρές ηλεκτροστατικές δυνάμεις.

			6.2.1. Αδυναμίες της Ηλεκτρονιακής Θεωρίας Σθένους

			Ο κανόνας της οκτάδας δεν μπορεί να εφαρμοστεί επιτυχώς για τα στοιχεία μετάπτωσης καθώς και για τα μέταλλα που ακολουθούν τα στοιχεία μετάπτωσης. Έτσι, τα μοναδικά μέταλλα τα οποία υπακούουν στον κανόνα των οκτώ είναι αυτά που υποδεικνύονται στην εικόνα 6.1.
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			Εικόνα 6.1 Μέταλλα τα οποία κατά το σχηματισμό ιοντικών ενώσεών τους υπακούουν στον κανόνα των οκτώ.

			6.3. Σύγχρονη αντίληψη για την ερμηνεία του ιοντικού Δεσμού

			Ενωτική ενέργεια κρυσταλλικού πλέγματος: ονομάζεται η ενέργεια που ελευθερώνεται κατά τη δημιουργία 1 mol ιοντικής ένωσης από τα ιόντα τους (κατιόντα και ανιόντα) που βρίσκονται σε αέρια κατάσταση. Όταν δηλαδή, φέρονται τα ιόντα από άπειρη απόσταση στην απόσταση που έχουν στο κρυσταλλικό πλέγμα:
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			6.3.1. Θεωρητικός Υπολογισμός της Ενωτικής Ενέργειας του Κρυσταλλικού Πλέγματος - Ηλεκτροστατικό Πρότυπο

			Με βάση το ηλεκτροστατικό πρότυπο, η ιοντική κρυσταλλική ένωση ΜΖΑΖ συγκροτείται από τα κατιόντα ΜΖ+ και ανιόντα ΑΖ-. Μεταξύ ενός γειτονικού ζεύγους ιόντων ΜΖ+ και ΑΖ- ασκείται ελκτική δύναμη Coulomb. Με μαθηματική επεξεργασία προκύπτει η παρακάτω σχέση, γνωστή και ως εξίσωση Born - Landé:
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			όπου, 

			U: η ενωτική ενέργεια του κρυσταλλικού πλέγματος

			NA: η σταθερά Avogadro (6,022×1023 mol-1)

			Α: η σταθερά Madelung η τιμή της οποίας καθορίζεται από τη γεωμετρία του κρυσταλλικού πλέγματος και είναι ανεξάρτητη από την ιοντική ακτίνα και το φορτίο των ιόντων

			Ζ+ και Ζ- το φορτίο των θετικών και αρνητικών ιόντων (πολλαπλάσια του φορτίου e =1,6×10-19 C)

			e: το στοιχειώδες ηλεκτρικό φορτίο σε Coulomb

			rο: η διαπυρηνική απόσταση των γειτονικών ιόντων

			εο: η διηλεκτρική σταθερά του κενού (8,85×10-12 C2m-1s-1)

			n: ο εκθέτης του Born που παίρνει τιμές από 5 έως 12, ανάλογα με το μέγεθος των ιόντων.

			Η χρήση της εξίσωσης Born-Landé προϋποθέτει ότι είναι γνωστή η δομή της ιοντικής ένωσης με βάση την οποία καθορίζεται η σταθερά Madelung. Αν όμως η γεωμετρία, της θεωρητικής πολλές φορές ένωσης, δεν είναι γνωστή, τότε είναι δυνατό να προσδιοριστεί κατ’ εκτίμηση η ενέργεια του πλέγματος με βάση την εξίσωση Kapustinkii:
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			Όπου, 

			Ζ+ και r+ το φορτίο και η ακτίνα του κατιόντος 

			Ζ- και r- το φορτίο και η ακτίνα του ανιόντος

			ro = r+ + r - εκφρασμένο σε pm

			ν: ο αριθμός των ιόντων στο «μοριακό τύπο» της ένωσης

			U: η ενέργεια του πλέγματος εκφρασμένη σε kJ mol-1.

			6.3.2. Πειραματικός υπολογισμός της Ενωτικής Ενέργειας του Κρυσταλλικού Πλέγματος – Κύκλος Born - Haber

			Ο κύκλος Born - Haber αποτελεί εφαρμογή της γενικευμένης μορφής του νόμου του Hess (αξίωμα αρχικής και τελικής κατάστασης), σύμφωνα με τον οποίο:

			Το ποσό της θερμότητας που εκλύεται ή απορροφάται κατά τη μετάβαση ενός χημικού συστήματος από μια αρχική κατάσταση σε μια τελική κατάσταση είναι ανεξάρτητο του δρόμου που ακολουθούμε για να πετύχουμε τη μεταβολή αυτή.

			Ο κύκλος Born - Haber δίνει σχηματικά τους ενεργειακούς παράγοντες που υπεισέρχονται κατά το σχηματισμό μιας ιοντικής ένωσης (Βλέπε Εικόνα 6.2).
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			Εικόνα 6.2 Ο κύκλος Born-Haber για το NaCl, όπου ισχύει: ΔΗf = ΔHvap + 1/2ΔΗdiss + ΔHi + ΔHea + U

			Με τη βοήθεια του κύκλου Born - Haber μπορεί να υπολογιστεί η τιμή της ενωτικής ενέργειας του κρυσταλλικού πλέγματος αν είναι γνωστές οι τιμές των λοιπών ενεργειακών παραμέτρων του κύκλου. Γενικότερα, οποιουδήποτε ενεργειακό μέγεθος του κύκλου μπορεί να υπολογιστεί, όταν τα υπόλοιπα μεγέθη είναι γνωστά. Με αυτό τον τρόπο έχει προσδιοριστεί η τιμή της ηλεκτρονιοσυγγένειας στοιχείων, η οποία συνήθως προσδιορίζεται πολύ δύσκολα.

			Με τη βοήθεια του κύκλου Born - Haber μπορούμε να ερμηνεύσουμε το σχηματισμό (ή μη) ιoντικών ενώσεων. Έτσι, αν η τιμή της ενωτικής ενέργειας είναι μικρή δεν μπορούν να καλυφθούν οι ενεργειακές απαιτήσεις για το σχηματισμό της ιοντικής ένωσης, οπότε ο σχηματισμός της ένωσης είναι δυσχερής. Αντίθετα, αν η αν η τιμή της ενωτική ενέργειας είναι υψηλή, τότε μπορούν να καλυφθούν οι ενεργειακές απαιτήσεις για το σχηματισμό της ιοντικής ένωσης, και ο σχηματισμός της ένωσης είναι δυνατός.

			6.4. Ιοντικές ακτίνες

			Κατά προσέγγιση, μπορούμε να θεωρήσουμε ότι τα ιόντα μιας ιοντικής ένωσης είναι σκληρές σφαίρες και ότι οι γειτονικές σφαίρες εφάπτονται μεταξύ τους, ώστε να ισχύει: r = r+ + r -.

			Ωστόσο, το μήκος του δεσμού ro μπορεί να προσδιοριστεί πειραματικά με περίθλαση ακτίνων Χ. Οπότε, κάνοντας μετρήσεις σε μια σειρά ενώσεων με κοινό ιόν μπορούμε να υπολογίσουμε τις ιοντικές ακτίνες. Για παράδειγμα μετρήσεις με ακτίνες Χ των rο των ιοντικών ενώσεων NaF, NaCl, KF, KCl οδηγεί στο παρακάτω σύστημα εξισώσεων, με βάση το οποίο υπολογίζονται οι τιμές των ιοντικών ακτίνων.
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			6.4.1. Προσδιορισμός ιοντικών ακτίνων κατά Pauling

			Σύμφωνα με τη μέθοδο Pauling, ο λόγος των ιοντικών ακτίνων είναι αντιστρόφως ανάλογος του δραστικού πυρηνικού φορτίου τους. Οπότε, για μια ιοντική ένωση της μορφής ΜΑ(s) ισχύει:
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			6.4.2. Προσδιορισμός ιοντικών ακτίνων από τα περιγράμματα περίθλασης ακτίνων Χ

			Η περίθλαση των ακτίνων Χ σε ιοντικούς κρυστάλλους οδηγεί σε περιγράμματα ηλεκτρονιακής πυκνότητας. Οι αριθμοί κατά μήκος κάθε γραμμής στο περίγραμμα αυτό υποδηλώνουν την ηλεκτρονιακή πυκνότητα (ηλεκτρόνια/Å3). Τα σημεία ελάχιστης ηλεκτρονιακής πυκνότητας καθορίζουν τα «σύνορα» μεταξύ κατιόντος και ανιόντος. Με βάση τη διαπυρηνική απόσταση των γειτονικών ιόντων και το χάρτη κατανομής της ηλεκτρονιακής πυκνότητας προσδιορίζονται οι ιοντικές ακτίνες.
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			Εικόνα 6.3 Περίγραμμα ηλεκτρονιακής πυκνότητας NaCl.

			6.4.3. Παράγοντες που επηρεάζουν την ιοντική ακτίνα

			Η ιοντική ακτίνα καθορίζεται από τους εξής παράγοντες:

			
					Ατομικός αριθμόςΌπως συμβαίνει με τις ατομικές ακτίνες, σε μια περίοδο οι ιοντικές ακτίνες μειώνονται με την αύξηση του ατομικού αριθμού Z, καθώς αυξάνεται το δραστικό πυρηνικό φορτίο Z*, ενώ σε μια ομάδα οι ιοντικές ακτίνες αυξάνονται, καθώς αυξάνεται ο κύριος κβαντικός αριθμός n. Τα στοιχεία μετάπτωσης παρουσιάζουν αποκλίσεις από τους παραπάνω κανόνες. 


					Φορτίο ιόντωνΤο κατιόν έχει πάντα μικρότερο μέγεθος από το ουδέτερο άτομο (π.χ. rNa+ < rNa), ενώ το ανιόν πάντα μεγαλύτερο μέγεθος από το ουδέτερο άτομο (π.χ. rCl- > rCl).


					Κρυσταλλική δομή Αύξηση του αριθμού σύνταξης τόσο των κατιόντων όσο και των ανιόντων προκαλεί αύξηση της απόστασης μεταξύ των ιόντων, αφού η αύξηση του αριθμού των αντίθετα φορτισμένων ιόντων ενισχύει τις απωστικές δυνάμεις μεταξύ των ηλεκτρονιακών φλοιών των ιόντων με αποτέλεσμα την αύξηση της ιοντικής ακτίνας.


			

			6.5. Γεωμετρία των κρυσταλλικών πλεγμάτων

			Το κύριο χαρακτηριστικό των κρυσταλλικών πλεγμάτων των ιοντικών ενώσεων είναι ότι κάθε ιόν περιβάλλεται με όσο το δυνατό μεγαλύτερο αριθμό ιόντων αντίθετου φορτίου, ώστε να ελαχιστοποιηθούν οι απώσεις ανάμεσα στα ιόντα του ίδιου φορτίου και να υπερισχύσουν οι ελκτικές δυνάμεις. Κατ’ αυτό τον τρόπο η δομή έχει τη χαμηλότερη ενέργεια. 

			Γενικότερα, η περιγραφή της γεωμετρικής δομής ενός κρυστάλλου μπορεί να γίνει με βάση τη στοιχειώδη κυψελίδα.

			Η στοιχειώδης κυψελίδα είναι η ελάχιστη μονάδα του κρυσταλλικού πλέγματος, με διαδοχικές μετατοπίσεις του οποίου προκύπτει το κρυσταλλικό πλέγμα.

			Τα ιόντα που συγκροτούν την κυψελίδα συμμετέχουν κατά ένα ποσοστό στην κυψελίδα, ανάλογα με τη θέση στην οποία βρίσκονται, όπως φαίνεται στον πίνακα 6.1.

			
				
					
					
				
				
					
							
							Θέση Ιόντος

						
							
							Συμμετοχή ιόντος στην στοιχειώδη κυψελίδα

						
					

				
				
					
							
							Κέντρο

							Έδρα

							Ακμή

							Κορυφή

						
							
							1

							1/2

							1/4

							1/8

						
					

				
			

			Πίνακας 6.1 Συμμετοχή ιόντων στη στοιχειώδη κυψελίδα ανάλογα με τη θέση τους.
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			Εικόνα 6.4 Σχηματική παρουσίαση της στοιχειώδους κυψελίδας του NaCl.

			Με βάση τη στοιχειώδη κυψελίδα του χλωριούχου νατρίου (Εικόνα 6.4) προκύπτει ο μοριακός τύπος της ένωσης NaCl, αφού έχουμε, σύμφωνα με τον Πίνακα 6.2:

			
				
					
					
					
				
				
					
							
							Θέση

						
							
							Αριθμός Na+

						
							
							Αριθμός Cl-

						
					

				
				
					
							
							Κέντρο

							Έδρα

							Ακμή

							Κορυφή

							Σύνολο

						
							
							1

							0

							12 x 1/4=3

							0

							4

						
							
							0

							6 x 1/2=3

							0

							8 x 1/8=1

							4

						
					

				
			

			Πίνακας 6.2 Συμμετοχή ιόντων στη στοιχειώδη κυψελίδα του χλωριούχου νατρίου.

			Συνεπώς η σχέση των ιόντων στο πλέγμα είναι 4 : 4 = 1: 1 

			Στους ιοντικούς κρυστάλλους μπορούμε να θεωρήσουμε ότι τα μεγαλύτερου μεγέθους ιόντα (συνήθως τα ανιόντα) συσσωρεύονται κατά τον πυκνότερο δυνατό τρόπο, ενώ τα αντίθετου φορτίου ιόντα (συνήθως τα κατιόντα) καταλαμβάνουν τις οπές του πλέγματος που έχουν δημιουργήσει τα πρώτα. 

			Πυκνότατη συσσώρευση ενός είδους ιόντων (κατιόντος ή ανιόντος) σε ένα στρώμα σημαίνει ότι κάθε ιόν εφάπτεται με άλλα έξι ιόντα. Κατά αυτό τον τρόπο δημιουργούνται κοιλότητες ανάμεσα στις σφαίρες, οι οποίες στην αρχή είναι όμοιες μεταξύ τους, στη συνέχεια όμως διαφοροποιούνται με την τοποθέτηση του δεύτερου στρώματος των ιόντων.

			Παρακάτω δίνονται ορισμένες πρότυπες δομές με βάση τις οποίες περιγράφεται η γεωμετρία των περισσοτέρων ιοντικών κρυσταλλικών ενώσεων.

			6.5.1. Πλέγμα NaCl

			Το πλέγμα του NaCl είναι πολύ συνηθισμένο και απαντά σε πολλές ενώσεις, όπως το NaF, NaBr, NaI, NaH, τις αλογονούχες ενώσεις των Li, K και Rb, τον AgF, AgCl, AgBr, τα MgO, CaO, SrO, BaO, MnO, CoO, NiO, MgS, CaS, SrS και BaS.

			Για να κατανοήσουμε τη δομή του NaCl μπορούμε να θεωρήσουμε ότι η στοιχειώδης κυψελίδα του πλέγματος αποτελείται από ιόντα Cl-. Οκτώ ιόντα Cl- καταλαμβάνουν τις κορυφές του κύβου και έξι τα κέντρα των εδρών του κύβου. Τα ιόντα Na+ διευθετούνται με ανάλογο τρόπο. Έτσι, το πλέγμα του NaCl αποτελείται από δύο εδροκεντρωμένα πλέγματα όπου το ένα διεισδύει στο άλλο (Εικόνα 6.5).
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			Εικόνα 6.5 Σχηματική παρουσίαση της κρυσταλλικής δομής του NaCl.

			Ο αριθμός σύνταξης των ιόντων Cl- είναι 6, καθώς έξι ιόντα Na+ περιβάλλουν κάθε ιόν Cl-. Ομοίως, ο αριθμός σύνταξης του Na+ είναι 6 (Εικόνα 6.5).

			6.5.2. Πλέγμα CsCl

			Το πλέγμα του CsCl δεν είναι τόσο συνηθισμένο όσο αυτό του NaCl. Απαντά σε ενώσεις, όπως το CsBr, CsI, TiCl, TiBr, TiI, NH4Cl και NH4I. Το κύριο χαρακτηριστικό της δομής του CsCl είναι ότι τα ιόντα του πλέγματος δεν έχουν πυκνή συσσώρευση. Μπορούμε να θεωρήσουμε ότι η στοιχειώδης κυψελίδα του πλέγματος συγκροτείται από ιόντα Cs+ (ή Cl-) που καταλαμβάνουν τις οκτώ κορυφές του κύβου και το αντισταθμιστικό ιόν Cl- (ή Cs+) βρίσκεται στο κέντρο του κύβου. Όπως στην περίπτωση του NaCl, το πλέγμα του CsCl μπορεί να θεωρηθεί ότι αποτελείται από δύο κυβικά πλέγματα που το ένα διεισδύει στο άλλο (Εικόνα 6.6). Στην ίδια εικόνα φαίνεται ότι ο αριθμός σύνταξης των Cs+ και Cl- είναι 8 και 8, αντίστοιχα.
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			Εικόνα 6.6 Σχηματική παρουσίαση της κρυσταλλικής δομής του CsCl (στοιχειώδης κυψελίδα). Το πλέγμα σχηματίζεται από δύο κύβους που ένας διεισδύει στον άλλο.

			6.5.3. Πλέγμα CaF2 (φθορίτης)

			Περισσότερες από 50 ιοντικές ενώσεις έχουν αυτή την κρυσταλλική δομή, όπως τα φθορίδια των Sr2+, Ba2+, Cd2+, Pb2+, το BaCl2, το SrCl2.

			Για την περιγραφή του πλέγματος του CaF2 μπορούμε να θεωρήσουμε ότι τα ιόντα Ca2+ έχουν κυβική πυκνότατη συσσώρευση, τα δε ιόντα F- καταλαμβάνουν όλες τις οπές. Επίσης, ο αριθμός σύνταξης του Ca2+ είναι 8, καθώς οκτώ F- περιβάλλουν υπό μορφή κύβου κάθε ιόν Ca2+, ενώ ο αριθμός σύνταξης των F- είναι 4, καθώς κάθε F- περιβάλλεται από τέσσερα Ca2+ τετραεδρικά διευθετημένα (Εικόνα 6.7).

			[image: ]

			Εικόνα 6.7 Τρισδιάστατη απεικόνιση της στοιχειώδους κυψελίδας του CaF2.

			Να παρατηρήσουμε ότι γενικώς στα άλατα με τύπο ΜΑ2 ισχύει ότι: ο αριθμός σύνταξης του Α έχει τη μισή τιμή του αριθμού σύνταξης του Μ.

			6.5.4. Πλέγμα ZnS (σφαλερίτης)

			Περισσότερες από 30 ιοντικές ενώσεις έχουν την κρυσταλλική δομή του σφαλερίτη, όπως τα σουλφίδια των Be2+, Zn2+, Cd2+ και Hg2+, ο CuCl, CuBr, CuI και ο AgI. Το πλέγμα ZnS μοιάζει με αυτό του CaF2 με τη μόνη διαφορά ότι οι μισές μόνο τετραεδρικές οπές καταλαμβάνονται από τα ιόντα F-. Ο αριθμός σύνταξης τόσο του Ζn2+ όσο και των ιόντων F- είναι 4.

			6.5.5. Πλέγμα ZnS (βουρτσίτη)

			Η δομή του βουρτσίτη (ZnS) προκύπτει σε υψηλές θερμοκρασίες και ο αριθμός σύνταξης τόσο του Zn2+ και του S2- είναι 4, όπως στην περίπτωση του σφαλερίτη. Στο πλέγμα του βουρτσίτη (ZnS) τα ιόντα Zn2+ έχουν εξαγωνική πυκνότατη συσσώρευση, τα δε ιόντα S2- καταλαμβάνουν τις μισές τετραεδρικές οπές (εναλλάξ).

			6.5.6. Πλέγμα TiO2 (ρουτίλιο)

			Το πλέγμα αυτό απαντά στα οξείδια των Mn4+, Sn4+, Te4+.Το κύριο χαρακτηριστικό της δομής του TiO2 είναι ότι δεν έχει πυκνότατη συσσώρευση ιόντων. Ο αριθμός σύνταξης του Ti4+ είναι 6, καθώς έξι Ο2- διατάσσονται οκταεδρικά γύρω από το Ti4+. Επίσης, ο αριθμός σύνταξης του Ο2- είναι 3, τα δε ιόντα Ti4+ περιβάλλουν τριγωνικά κάθε ανιόν.

			6.6. Λόγος ιοντικών ακτίνων και πρόβλεψη της γεωμετρίας του κρυσταλλικού πλέγματος

			Ο λόγος των ακτίνων κατιόντος ανιόντος r+/r - αποτελεί ένα προσεγγιστικό τρόπο για την πρόβλεψη της κρυσταλλικής δομής μιας ιοντικής ένωσης, σύμφωνα με τον Πίνακα 6.3:.

			
				
					
					
					
				
				
					
							
							r+/ r -

						
							
							Αριθμός συντάξεως- Γεωμετρία

						
							
							r -/ r+

						
					

				
				
					
							
							1,00-0,73

							0,73-0,41

							0,41-0,22

							0,22-0,15

							0,15-0

						
							
							8 - κυβική

							6 - οκταεδρική

							4- τετραεδρική

							3 - τριγωνική

							2 - γραμμική

						
							
							1,00-1,37

							1,37-2,42

							2,44-4,44

							4,44-6,45

							> 6,45

						
					

				
			

			Πίνακας 6.3 Συσχέτιση του λόγου των ιοντικών ακτίνων r+/ r - με την κρυσταλλική δομή.

			Θα πρέπει, ωστόσο, να επισημάνουμε ότι τα δεδομένα του πίνακα θα πρέπει να χρησιμοποιούνται με ιδιαίτερη προσοχή, καθώς σε πολλές περιπτώσεις υπάρχουν αποκλίσεις.

			6.7. Πολωσιμότητα του ιοντικού δεσμού και ομοιοπολικός δεσμός

			Στις περισσότερες περιπτώσεις ο χημικός δεσμός αποτελεί ενδιάμεση κατάσταση μεταξύ του καθαρά ομοιοπολικού δεσμού που αναπτύσσεται μεταξύ ομοιοπυρηνικών ατόμων (π.χ. Cl2) και του καθαρά ιοντικού δεσμού που αναπτύσσεται μεταξύ ενός μετάλλου πολύ χαμηλής ενέργειας ιοντισμού και ενός αμετάλλου υψηλής ηλεκτρονιοσυγγένειας (π.χ. KF). Οι ενδιάμεσοι αυτοί δεσμοί ιοντικού - ομοιοπολικού χαρακτήρα μπορούν να θεωρηθούν ότι προέρχονται είτε από καθαρά ιοντικούς με παραμόρφωση των ιόντων, είτε από καθαρά ομοιοπολικούς δεσμούς με πόλωση. 

			Η πολωσιμότητα ενός ιόντος εκφράζει την παραμόρφωση που υφίσταται το ηλεκτρονιακό νέφος του ιόντος από ένα γειτονικό ιόν αντίθετου φορτίου. Η παραμόρφωση αυτή αυξάνει τον ομοιοπολικό χαρακτήρα του δεσμού. 

			Ο Fajans διατύπωσε μια σειρά κανόνων για την εκτίμηση του βαθμού πολωσιμότητας που προκαλεί ένα κατιόν σε ένα ανιόν. Με αυτό τον τρόπο, μπορούμε να διακρίνουμε μεταξύ δύο ιοντικών ενώσεων ποια έχει σε μεγαλύτερο ποσοστό ομοιοπολικό χαρακτήρα. 

			Κανόνες Fajans: ο ομοιοπολικός χαρακτήρας ενός ιοντικού δεσμού ενισχύεται, δηλαδή η πολωσιμότητα των ιόντων αυξάνεται όταν:

			
					το φορτίο του κατιόντος ή και του ανιόντος είναι υψηλό,

					το μέγεθος του κατιόντος είναι μικρό,

					το μέγεθος του ανιόντος είναι μεγάλο,

					το κατιόν δεν έχει την ηλεκτρονιακή διαμόρφωση των ευγενών αερίων.

			

			Να παρατηρήσουμε ότι, οι δύο πρώτοι κανόνες συνδέονται άμεσα με την πυκνότητα του φορτίου του κατιόντος. Είναι προφανές ότι όσο μεγαλύτερη είναι η πυκνότητα του φορτίου του κατιόντος, τόσο μεγαλύτερη είναι η παραμόρφωση που προκαλείται στο ανιόν.

			Ο τέταρτος κανόνας έχει να κάνει με τη χαμηλή διεισδυτικότητα των d ηλεκτρόνιων. Οπότε, τα κατιόντα με d ηλεκτρόνια στη στιβάδα σθένους των προκαλούν μεγαλύτερη πολωσιμότητα σε ανιόν από ότι τα κατιόντα με δομή ευγενούς αερίου.

		

	
		
			Πίνακας αντιστοίχισης ελληνόγλωσσων - ξενόγλωσσων όρων

			
				
					
					
				
				
					
							
							Αριθμός σύνταξης ή ένταξης ιόντος

						
							
							coordination number

						
					

					
							
							Ενωτική ενέργεια κρυσταλλικού πλέγματος

						
							
							lattice energy

						
					

					
							
							Ηλεκτροστατικό πρότυπο

						
							
							electrostatic model

						
					

					
							
							Kανόνας της οκτάδας

						
							
							octet rule

						
					

					
							
							Κύκλος Born-Haber

						
							
							Born-Haber cycle

						
					

					
							
							Μήκος δεσμού

						
							
							bond length

						
					

					
							
							Οκταεδρικές οπές

						
							
							octahedral holes

						
					

					
							
							Πολωσιμότητα

						
							
							polarizability

						
					

					
							
							Πυκνότητα φορτίου ιόντος

						
							
							ion charge density

						
					

					
							
							Στοιχειώδης κυψελίδα

						
							
							unit cell

						
					

					
							
							Τετραεδρικές οπές

						
							
							tetrahedral holes
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			6Β ΙΟΝΤΙΚΟΣ ΔΕΣΜΟΣ – ΑΣΚΗΣΕΙΣ


			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			6.1 Ποια από τις παρακάτω ενεργειακές μεταβολές ΔΗο αντιστοιχεί στην ενωτική ενέργεια του κρυσταλλικού πλέγματος του CaBr2;

			Α. Ca(s) + Br2(g) → CaBr2(g)

			Β. Ca2+(s) + 2Br-(s) → CaBr2(s)

			Γ. Ca2+(s) + 2Br-(g) → CaBr2(g)

			Δ. Ca2+(g) + 2Br-(g) → CaBr2(s)

			6.2 Μεταξύ των παρακάτω ενώσεων το μέγιστο ιοντικό χαρακτήρα παρουσιάζει η ένωση:

			Α. MgCl2

			Β. FeCl2

			Γ. SnCl2

			Δ. AlCl3

			6.3 Η ένωση KCl είναι ιοντική επειδή:

			Α. είναι στερεή σε συνήθεις συνθήκες,

			Β. σχηματίζεται µε μεταφορά ηλεκτρονίων από τα άτομα του Κ στα άτομα του Cl,

			Γ. αποτελείται από πολικά µόρια,

			Δ. τα υδατικά διαλύματά της είναι ηλεκτρικά αγώγιμα.

			6.4 Οι ιοντικές ενώσεις σε συνήθεις συνθήκες είναι:

			Α. στερεά σώματα µε υψηλό σημείο τήξεως, χωρίς ηλεκτρική αγωγιμότητα,

			Β. υγρά µε μεγάλη ηλεκτρική αγωγιμότητα,

			Γ. εύτηκτα στερεά µε μικρή ηλεκτρική αγωγιμότητα,

			Δ. στερεά δύστηκτα µε μεγάλη ηλεκτρική αγωγιµότητα.

			6.5 Ποια ιόντα συγκροτούν την κρυσταλλική ιοντική ένωση KHCO3(s);

			Α. K+, H+ και [image: ]

			Β. K+, H3O+, [image: ] και [image: ]

			Γ. K+ και [image: ]

			Δ. KH2+ και [image: ]

			6.6 Η διάφορα ηλεκτραρνητικότητας (κατά Pauling) μεταξύ βηρυλλίου και χλωρίου είναι: 

			Δx = xCl - xBe = 3 – 1,5 = 1,5. Οπότε, ο δεσμός Be-Cl είναι κατά ένα μεγάλο ποσοστό:

			Α. μη πολωμένος ομοιοπολικός,

			Β. πολωμένος ομοιοπολικός,

			Γ. ιοντικός,

			Δ. μεταλλικός.

			6.7 Ποια από τις παρακάτω ενώσεις είναι ιοντική;

			Α. SF6

			Β. NH3

			Γ. PCl3

			Δ. CaO

			6.8 Ποιες από τις παρακάτω ενώσεις είναι όλες ιοντικές;

			Α. LiCl, K2O, NO2

			Β. CsClO, KCl, MnO3

			Γ. SO2, CO2, SiO2

			Δ. CO2, Na2SO4, SCl4

			6.9 Ο κανόνας της οκτάδας δεν μπορεί να εφαρμοστεί για:

			Α. όλα τα αλκάλια,

			Β. όλες τις αλκαλικές γαίες,

			Γ. όλα τα στοιχεία της IIIA ομάδας του Π.Π,

			Δ. όλα τα στοιχεία μετάπτωσης.

			6.10 Ποια από τις παρακάτω παραμέτρους οδηγεί σε υψηλή τιμή ενωτικής ενέργειας κρυσταλλικού πλέγματος;

			Α. Μικρό μέγεθος και υψηλό φορτίο ιόντων.

			Β. Μικρό μέγεθος και μικρό φορτίο ιόντων.

			Γ. Μεγάλο μέγεθος και υψηλό φορτίο ιόντων.

			Δ. Μεγάλο μέγεθος και μικρό φορτίο ιόντων.

			6.11 Η ενωτική ενέργεια του κρυσταλλικού πλέγματος μπορεί να προσδιοριστεί:

			Α. μόνο θεωρητικά,

			Β. μόνο πειραματικά,

			Γ. τόσο θεωρητικά όσο και πειραματικά,

			Δ. μόνο με βάση τον κύκλο Born-Haber.

			6.12 Ο κύκλος Born-Haber αποτελεί εφαρμογή:

			Α. του νόμου διατηρήσεως της μάζας,

			Β. του νόμου του Hess,

			Γ. της γενικευμένης μορφής του νόμου του Hess,

			Δ. της αρχής διατηρήσεως του φορτίου.

			6.13 Η τιμή της ιοντικής ακτίνας σε μια ιοντική ένωση καθορίζεται από:

			Α. τον ατομικό αριθμό και το φορτίο των ιόντων,

			B. το δραστικό πυρηνικό φορτίο και το φορτίο των ιόντων,

			Γ. το δραστικό πυρηνικό φορτίο και τον αριθμό σύνταξης κατιόντων και ανιόντων,

			Δ. τον ατομικό αριθμό, το φορτίο των ιόντων και τη κρυσταλλική δομή της ένωσης.

			6.14 Η ηλεκτρονιακή δομή του 25Mn3+ είναι:

			Α. [Ar]4s2 3d5

			Β. [Ar]4s2 3d2

			Γ. [Ar]3d4

			Δ. [Ar]4s1 3d3

			6.15 Οι αριθμοί εντάξεως των ιόντων νατρίου και ιόντων χλωρίου στην κρυσταλλική ιοντική ένωση NaCl(s) είναι αντίστοιχα:

			Α. 1,1

			B. 3,3

			Γ. 4,4

			Δ. 6,6

			6.16 Δίνεται η στοιχειώδης κυψελίδα ιοντικής ένωσης που αποτελείται από ευρώπιο (μαύρη σφαίρα), τιτάνιο (μικρή λευκή σφαίρα) και οξυγόνο (μεγάλη λευκή σφαίρα). Ποιος είναι ο τύπος της ένωσης;

			[image: ]

			Α. EuTiO3

			B. EuTi2O3

			Γ. EuTi8O12

			Δ. Eu2TiO2

			6.17 Η διαλυτότητα των ανθρακικών αλάτων της 1ης ομάδας του περιοδικού πίνακα στο νερό ακολουθεί την παρακάτω σειρά:

			Α. Li2CO3 < Na2CO3 < K2CO3 < Rb2CO3 < Cs2CO3

			Β. Li2CO3 < K2CO3 < Na2CO3 < Rb2CO3 < Cs2CO3

			Γ. Cs2CO3 < Rb2CO3 < Na2CO3 < K2CO3 < Li2CO3

			Δ. Cs2CO3 < Rb2CO3 < K2CO3 < Na2CO3 < Li2CO3

			6.18 Οι ακτίνες των ιόντων Li+ και Mg2+ έχουν την εξής σχέση:

			Α. rLi+ < rMg2+

			Β. rMg2+ < rLi+

			Γ. rMg2+ ≈ rLi+

			Δ. rMg2+ = rLi+

			6.19 Αν το μήκος του δεσμού ro στον κρύσταλλο του KCl είναι 314 pm, τότε η ιοντική ακτίνα του 19K+ και 17Cl- είναι αντίστοιχα:

			Α. 142 και 172pm

			Β. 122 και 192 pm

			Γ. 132 και 182 pm

			Δ. 121 και 193 pm

			6.20 Κατά σειρά αυξανόμενης ενέργειας κρυσταλλικού πλέγματος είναι οι ενώσεις:

			Α. NaF < NaCl < NaBr < NaI και NaCl < KCl < RbCl < CsCl

			Β. NaI < NaBr < NaCl < NaF και NaCl < KCl < RbCl < CsCl

			Γ. NaF < NaCl < NaBr < NaI και CsCl < RbCl < KCl < NaCl

			Δ. NaI < NaBr < NaCl < NaF και CsCl < RbCl < KCl < NaCl

			6.21 Αν οι διαπυρηνικές αποστάσεις δύο γειτονικών αντιθέτου φορτίου ιόντων είναι για το RbCl: 3,285 Å, για το KCl: 3,139 Å, για το NaBr: 2,981 Å, και για το KBr: 3,293 Å (1 Å= 10 nm), τότε το μήκος δεσμού της ιοντικής ένωσης RbBr είναι:

			Α. 3,147 Å

			Β. 3,385 Å

			Γ. 3,393 Å

			Δ. 3,439 Å

			6.22 Δίνεται ο κύκλος Born - Haber για το σχηματισμό της ιοντικής ένωσης KCl(s). Η ενέργεια πλέγματος του ΚCl, η ενέργεια ατομοποίησης του καλίου, η πρώτη ενέργεια ιοντισμού του καλίου, ηλεκτρονιοσυγγένεια και η θερμότητα σχηματισμού του χλωριούχου καλίου είναι αντίστοιχα:

			[image: ]

			Α. u, w, x, y, z  kJ mol-1

			Β. z, v, x,-y, u kJ mol-1

			Γ. u, w, x, -y, z kJ mol-1

			Δ. z, v, x, y, u kJ mol-1

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση 

			6.23 Σε μια κρυσταλλική ιοντική ένωση ο αριθμός σύνταξης των κατιόντων και ανιόντων επηρεάζει την τιμή των ιοντικών ακτίνων.

			6.24 Μέτρο της ικανότητας ενός κατιόντος να προκαλεί πολωσιμότητα σε ένα ανιόν είναι η πυκνότητα του φορτίου του.

			6.25 Αριθμός ένταξης ιόντος σε μια ιοντική ένωση είναι ο αριθμός των ιόντων που περιέχονται στη στοιχειώδη κυψελίδα του κρυστάλλου της.

			6.26 Οι κανόνες Fajans είναι μια σειρά κανόνων για τον ακριβή προσδιορισμό της πολωσιμότητας που προκαλεί ένα ανιόν σε ένα κατιόν.

			6.27 Η εξίσωση Born-Landé είναι μια εμπειρική εξίσωση με βάση την οποία υπολογίζεται η ενέργεια του κρυσταλλικού πλέγματος.

			6.28 Ένα ιοντικός κρύσταλλος δεν μπορεί να υποστεί σχάση σε μικρότερους κρυστάλλους οι οποίοι μοιάζουν με τις πρωτογενείς.

			6.29 Η στοιχειώδης κυψελίδα του χλωριούχου νατρίου συγκροτείται από 4 ιόντα Na+ και 4 ιόντα Cl-. Συνεπώς ο αριθμός σύνταξης των ιόντων Na+ και Cl- είναι 4 και 4 αντίστοιχα.

			6.30 Με βάση το λόγο των ιοντικών ακτίνων σε ένα ιοντικό κρύσταλλο μπορεί να προβλεφθεί η γεωμετρία του κρυσταλλικού πλέγματος.

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			6.31 Γιατί δεν είναι δυνατός ο σχηματισμός της ιοντικής ένωσης NaCl2;

			6.32 Να υπολογιστεί με βάση τη μέθοδο Pauling η ιοντική ακτίνα του Na+ και F-. Δίνεται ότι το μήκος του δεσμού του NaF είναι ro = 231 pm.

			6.33 Με βάση τη διαπυρηνική απόσταση των γειτονικών ιόντων Na+ - Cl- (ro = 281 pm) και το περίγραμμα περίθλασης ακτίνων Χ με την κατανομή της ηλεκτρονιακής πυκνότητας στον κρύσταλλο της ιοντικής ένωσης του NaCl, μπορούν να προσδιοριστούν οι ιοντικές ακτίνες των ιόντων Na+ και Cl-.

			[image: ]

			6.34 Δίνονται τα περιγράμματα ηλεκτρονιακής πυκνότητας μιας μοριακής και μιας ιοντικής ένωσης. Να εξηγήσετε ποιο από τα περιγράμματα αυτά αναφέρεται στην ιοντική ένωση.

			[image: ]

			6.35 Δίνονται οι κύκλοι Born-Haber των υποθετικών ιοντικών ενώσεων ΑΒ(s) και ΓΔ(s). Με βάση τα διαγράμματα αυτά ποια εξ αυτών ευνοείται ο σχηματισμός της.

			[image: ]

			6.36 Πώς μπορείτε να αποδείξετε τον ιοντικό χαρακτήρα της ένωσηςAlF3; 

			6.37 Γιατί το σημείο πήξεως του CuCl (430 oC) είναι μικρότερο του ΝaCl (801 oC);

			6.38 Να γράψετε τα ιόντα Se2-, Te2- και S2- κατά αύξουσα ιοντική ακτίνα.

			6.39 Τι είναι η πολωσιμότητα ιόντος και πώς προσδιορίζεται;

			6.40 Δίνεται ο κύκλος Born - Haber για το σχηματισμό της ιοντικής ένωσης KCl(s):

			Πόση είναι η θερμότητα σχηματισμού του KCl(s), πόση η ενωτική ενέργεια του κρυσταλλικού πλέγματος και πόση η ηλεκτρονιοσυγγένεια του χλωρίου; Οι απαντήσεις να δοθούν με βάση τις τιμές u, v, w, x, y, z σε kJmol-1. Ποιες από τις ενεργειακές αυτές μεταβολές είναι εξώθερμες και ποιες ενδόθερμες;

			[image: ]

			6.41 Να σχεδιάσετε, χωρίς να κάνετε υπολογισμούς τον κύκλο Born-Haber για τις παρακάτω ιοντικές ενώσεις: α.CsCl, β.CaF2, γ.AlF3.

			6.42 Να εξηγήσετε τι παριστάνει η κάθε μία ενεργειακή μεταβολή στον παρακάτω θερμοχημικό κύκλο. Πώς εφαρμόζεται ο νόμος του Hess και ποια η σημασία του θερμοχημικού αυτού κύκλου;

			[image: ]

			6.43 Γιατί το σημείο πήξεως του NaF είναι μεγαλύτερο του NaCl;

			6.44 Γιατί το CaCO3 είναι αδιάλυτο, ενώ το NaCl είναι ευδιάλυτο στο νερό;
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			6Γ ΙΟΝΤΙΚΟΣ ΔΕΣΜΟΣ - ΛΥΣΕΙΣ ΑΣΚΗΣΕΩΝ


			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			6.1

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Εξ' ορισμού ενωτική ενέργεια κρυσταλλικού πλέγματος είναι η ενέργεια που ελευθερώνεται κατά τη δημιουργία 1 mol ιοντικής ένωσης από τα ιόντα τους (κατιόντα και ανιόντα) που βρίσκονται σε αέρια κατάσταση. Όταν δηλαδή, φέρονται τα ιόντα από άπειρη απόσταση στην απόσταση που έχουν στο κρυσταλλικό πλέγμα. Δηλαδή, Μ(g)+ + A(g)- → ΜA(s).

			6.2

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Όσο μεγαλύτερη είναι η διαφορά ηλεκτραρνητικότητας (Δχ) μεταξύ των συνδεόμενων ατόμων, τόσο εντονότερος είναι ο ιοντικός χαρακτήρας του δεσμού που αναπτύσσεται μεταξύ τους. Στην προκειμένη περίπτωση το Mg είναι ηλεκτροθετικότερο των Fe, Sn και Al.

			6.3

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Oι ιδιότητες Α και Δ αποδίδονται και σε πολλές ομοιοπολικές ενώσεις. Στις ιοντικές ενώσεις δεν υπάρχει η έννοια του μορίου.

			6.4

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Τα τήγματα και τα υδατικά διαλύματα των ιοντικών ενώσεων έχουν μεγάλη αγωγιμότητα. Σε στερεή κατάσταση εμφανίζουν ελάχιστη αγωγιμότητα. Αυτό συμβαίνει επειδή στη στερεά φάση τα ιόντα συνδέονται ισχυρά στο κρυσταλλικό τους πλέγμα και δεν έχουν την ελευθερία να μεταναστεύουν, ώστε να μεταφέρουν ηλεκτρικό ρεύμα.

			6.5

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Τα ιόντα K+, H3O+, [image: ] και [image: ] υπάρχουν σε υδατικά διαλύματα KHCO3(s).

			6.6

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: με Δχ = 0 ⇒ καθαρά ομοιοπολικός δεσμός, με 0 < Δχ < 1,7 ⇒ πολωμένος ομοιοπολικός δεσμός και με Δχ > 1,7 ⇒ ιοντικός δεσμός.

			6.7

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Η ένωση CaO είναι ιοντική επειδή είναι ένωση μετάλλου με αμέταλλο.

			6.8

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Οι ενώσεις μεταξύ αμετάλλων στοιχείων, όπως NO2, SO2, CO2, SiO2 είναι ομοιοπολικές ενώσεις.

			6.9

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Βλέπε συνοπτική θεωρία εικόνα 6.1.

			6.10

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Ο ιοντικός δεσμός είναι ηλεκτροστατικής φύσεως. Οι δυνάμεις Coulomb που αναπτύσσονται είναι ανάλογες του φορτίου των ιόντων και αντιστρόφως ανάλογες του τετραγώνου της απόστασης μεταξύ των γειτονικών ιόντων (μέγεθος ιόντων).

			6.11

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Θεωρητικά μπορεί να προσδιοριστεί με βάση την εξίσωση Born-Landé και πειραματικά με βάση τον κύκλο Born-Haber.

			6.12

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Ο κύκλος Born-Haber αποτελεί εφαρμογή της γενικευμένης μορφής του νόμου του Hess (αξίωμα αρχικής και τελικής κατάστασης), σύμφωνα με τον οποίο: Το ποσό της θερμότητας που εκλύεται ή απορροφάται κατά τη μετάβαση ενός χημικού συστήματος από μια αρχική κατάσταση σε μια τελική κατά-σταση είναι ανεξάρτητο του δρόμου που ακολουθούμε για να πετύχουμε τη μεταβολή αυτή.

			6.13

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Η ιοντική ακτίνα καθορίζεται από: 1. τον ατομικό αριθμό (όπως συμβαίνει με τις ατομικές ακτίνες)  2. το φορτίο των ιόντων (το κατιόν έχει πάντα μικρότερο μέγεθος από το ανιόν του ίδιου στοιχείου) 3.την κρυσταλλική δομή (αύξηση του αριθμού σύνταξης τόσο των κατιόντων, όσο και των ανιόντων προκαλεί αύξηση της ακτίνας των ιόντων).

			6.14 

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Η ηλεκτρονιακή δόμηση του Mn είναι: [Ar]3d5 4s2 και του Mn3+: [Ar]3d4

			6.15

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Βλέπε συνοπτική θεωρία, ενότητα 6.5.

			6.16

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Με βάση τους κανόνες για τη συμμετοχή των ιόντων στη στοιχειώδη κυψελίδα έχουμε: Μαύρη σφαίρα: 1 (στο κέντρο), Μικρή λευκή σφαίρα: 8x1/8 =1 (στις κορυφές), Μεγάλη λευκή σφαίρα 12x ¼=3 (στις ακμές). Συνεπώς ο τύπος της ένωσης είναι EuTiO3.

			6.17

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Το περισσότερο διαλυτό αλάτι είναι αυτό που αντιστοιχεί στο μέγιστο κατιόν (Cs+) που έχει τη μικρότερη ενωτική ενέργεια κρυσταλλικού πλέγματος, σύμφωνα με το ηλεκτροστατικό μοντέλο. Tο λιγότερο διαλυτό αλάτι είναι αυτό που αντιστοιχεί στο μικρότερο κατιόν (Li+).

			6.18

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Το Li έχει διαγώνια σχέση με το Μg (βλέπε συνοπτική θεωρία ενότητα 5.3). Το Li δηλαδή προσεγγίζει τη χημική και φυσική συμπεριφορά του Mg.

			6.19

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Σύμφωνα με τη μέθοδο Pauling, ο λόγος των ιοντικών ακτίνων είναι αντιστρόφως ανάλογος του δραστικού πυρηνικού φορτίου τους. Οπότε, ισχύει:

			rK+/rCl- = Z*Cl-/Z*K+

			Με βάση τους κανόνες Slater έχουμε:

			Z*K+ = 19 - [(8·0,35) + (8·0,85) + (2·1,0)] = 7,4

			Z*Cl- = 17 - [(8·0,35) + (8·0,85) + (2·1,0)] = 5,4

			Οπότε, rK+/rCl- = 5,4/7,4 = 0,73 και με r0 = rK+ + rCl- = 314 pm

			Καταλήγουμε: rK+ = 132pm και rCl- = 182 pm

			6.20

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Σύμφωνα με την εξίσωση Born-Landé η ενωτική ενέργεια του κρυσταλλικού πλέγματος (U) είναι αντιστρόφως ανάλογος της διαπυρηνικής απόσταση των γειτονικών ιόντων (ro). Όμως,

			rο NaF = r+Na+ + r-F-

			ro NaCl = r+Na+ + r-Cl-

			ro KF = r+K+ + r-F-

			rο KCl = r+K+ + r-Cl-

			και rο NaF < ro NaCl < ro NaBr < ro NaI, αφού F, Cl, Br, I ανήκουν στην ίδια ομάδα και η ατομική ακτίνα αυξάνεται από πάνω προς τα κάτω. Οπότε, UNaI < UNaBr < UNaCl < UNaF.

			Ομοίως, ro NaCl < ro KCl < rο RbCl < rο CsCl , αφού Na, K, Rb, Cs ανήκουν στην ίδια ομάδα και η ατομική ακτίνα αυξάνεται από πάνω προς τα κάτω. Οπότε, UCsCl < URbCl < UKCl < UNaCl

			6.21

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Με βάση τα δεδομένα έχουμε: 

			rRb+ rCl- =3,285 Å (1)

			rK+ rCl- = 3,139 Å (2)

			rK+ rBr- = 3,239 Å (3)

			Από (1) – (2) + (3) έχουμε: rRb+rBr- =3,285-3,139+ 3,239 = 3,365 Å

			6.22

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Βλέπε συνοπτική θεωρία, ενότητα 6.3.

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση 

			6.23

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Αύξηση του αριθμού σύνταξης τόσο των κατιόντων όσο και των ανιόντων προκαλεί αύξηση της απόστασης μεταξύ των ιόντων, αφού η αύξηση του αριθμού των αντίθετα φορτισμένων ιόντων ενισχύει τις απωστικές δυνάμεις μεταξύ των ηλεκτρονιακών φλοιών των ιόντων. Αποτέλεσμα αυτού είναι η αύξηση της ακτίνας των ιόντων.

			6.24

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Η πυκνότητα φορτίου ενός ιόντος ορίζεται ως το φορτίο του ιόντος προς τον όγκο αυτού. Με βάση τους κανόνες Fajans, η αύξηση του φορτίου του κατιόντος και η μείωση του μεγέθους του προκαλούν αύξηση της πολωσιμότητας του ανιόντος.

			6.25

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Αριθμός σύνταξης ή ένταξης ιόντος είναι ο αριθμός των πλησιέστερων αντίθετου φορτίου ιόντων που περιβάλλουν κάθε ιόν στο ιοντικό κρυσταλλικό πλέγμα.

			6.26

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Οι Κανόνες Fajans είναι μια σειρά κανόνων για την εκτίμηση του βαθμού πολωσιμότητας που προκαλεί ένα κατιόν σε ένα ανιόν. Με αυτό τον τρόπο μπορούμε να διακρίνουμε μεταξύ δύο ιοντικών ενώσεων ποια έχει σε μεγαλύτερο ποσοστό ομοιοπολικό χαρακτήρα.

			6.27

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Η εξίσωση Born-Landé είναι ένα θεωρητικό μοντέλο (Ηλεκτροστατικό πρότυπο) με βάση το οποίο υπολογίζεται η ενέργεια του κρυσταλλικού πλέγματος μιας ιοντικής ένωσης.

			6.28

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Ο ιοντικός κρύσταλλος μπορεί να υποστεί σχάση σε μικρότερους κρυστάλλους οι οποίοι μοιάζουν με τις πρωτογενείς, όπως φαίνεται στην εικόνα με το NaCl.

			[image: ]

			6.29

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Ο αριθμός σύνταξης των ιόντων Na+ είναι 6, καθώς έξι ιόντα Cl- περιβάλλουν κάθε ιόν Na+. Ομοίως, ο αριθμός σύνταξης των Cl- είναι 6, καθώς έξι ιόντα Na+ περιβάλλουν κάθε ιόν Cl-.

			6.30

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Ο λόγος των ακτίνων κατιόντος ανιόντος r+/r- αποτελεί ένα προσεγγιστικό τρόπο για την πρόβλεψη της κρυσταλλικής δομής μιας ιοντικής ένωσης.

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			6.31

			Απάντηση: Είναι προφανές ότι η ενωτική ενέργεια του κρυσταλλικού πλέγματος αυξάνεται με την αύξηση του φορτίου των ιόντων. Συνεπώς, ισχύει: 

			U NaCl2 > UNaCl

			Ωστόσο, η απαιτούμενη ενέργεια ιοντισμού του Na2+ είναι πολύ μεγαλύτερη της ενέργειας ιοντισμού του Na+. Δηλαδή ισχύει:

			ΕiNa2+ >> ΕiNa+

			Οπότε, η επιπλέον ενέργεια κρυσταλλικού πλέγματος του NaCl2 σε σχέση με το NaCl είναι αδύνατον να καλύψει τις υψηλές ενεργειακές απαιτήσεις για το σχηματισμό των ιόντων Na2+.

			6.32

			Απάντηση: Με τη βάση τους κανόνες του Slater προκύπτει ότι:

			Ζ*Na+ = 11- (2·0,85 +8·0.35) = 6,50

			Ζ*F- = 9 - (2·0,85 +8·0.35) = 4,50

			Σύμφωνα με τη θεωρία του Pauling ισχύει: 

			rNa+ / rF- = Ζ*F-/Ζ*Na+ = 4,50 / 6,50

			Επίσης, έχουμε: ro = rNa+ + rF- = 231 pm

			Από τις παραπάνω σχέσεις προκύπτει: rNa+ = 95 pm και rF- =136 pm.

			6.33

			Απάντηση: Οι αριθμοί κατά μήκος κάθε γραμμής στο περίγραμμα αυτό υποδηλώνουν την ηλεκτρονιακή πυκνότητα (ηλεκτρόνια /Å3). Τα σημεία ελάχιστης ηλεκτρονιακής πυκνότητας καθορίζουν τα «σύνορα» μεταξύ του κατιόντος και του ανιόντος. Έτσι, με μετρήσεις επί χάρτου έχουμε ότι:

			 rCl- /rNa+ = 33,3 mm /23,1 mm =1,44 και με δεδομένο ότι ro = rCl- + rNa+ =281 pm προκύπτει rNa+ = 115 pm και rCl- = 166 pm.

			6.34

			Απάντηση: Το 2ο περίγραμμα αναφέρεται στην ιοντική ένωση, καθώς παρουσιάζεται σφαιρική κατανομή φορτίου γύρω από κάθε δομική μονάδα της ύλης (ιόν) και μεταξύ τους υπάρχουν περιοχές μηδενικής ηλεκτρονιακής πυκνότητας.

			6.35

			Απάντηση: Στην ένωση ΑΒ η ενέργεια κρυσταλλικού πλέγματος έχει υψηλή τιμή και μπορεί να υπερκαλύψει τις ενεργειακές απαιτήσεις για το σχηματισμό των αερίων ιόντων. Συνεπώς, ο σχηματισμός της ιοντικής ένωσης ΑΒ ευνοείται. Στην ένωση ΓΔ η ενέργεια πλέγματος έχει μικρή τιμή και δεν μπορεί να καλύψει τις ενεργειακές απαιτήσεις για το σχηματισμό των αερίων ιόντων. Συνεπώς, ο σχηματισμός της ιοντικής ένωσης ΓΔ δεν ευνοείται.

			6.36

			Απάντηση: α. Πειραματικά, από τα περιγράμματα ηλεκτρονιακής πυκνότητας που προκύπτουν με περίθλαση των ακτίνων X . 

			β. Με εφαρμογή του κύκλου Born –Haber, ώστε να δειχθεί θεωρητικά αν είναι δυνατός ο σχηματισμός της ιοντικής ένωσης.

			6.37

			Απάντηση: Τα κατιόντα με d ηλεκτρόνια στη στιβάδα σθένους των Cu+ προκαλούν μεγαλύτερη πολωσιμότητα στο ανιόν Cl- από ότι τα κατιόντα με δομή ευγενούς αερίου των Na+, σύμφωνα με τον 4ο κανόνα Fajans. Άρα ο CuCl έχει εντονότερο ομοιοπολικό χαρακτήρα από το NaCl, αλλά όσο μειώνεται ο ιοντικός χαρακτήρας της ένωσης τόσο μειώνεται και το σ.π. αυτής.

			6.38

			Απάντηση: Τα στοιχεία Se, Te και S ανήκουν στην ίδια ομάδα του Π.Π. (16η ομάδα). Σε μια ομάδα οι ιοντικές ακτίνες αυξάνονται, καθώς αυξάνεται ο κύριος κβαντικός αριθμός n. Κατά συνέπεια ισχύει: 

			S2- < Se2- < Te2-.

			6.39

			Απάντηση: Πολωσιμότητα ιόντος είναι η παραμόρφωση που υφίσταται το ηλεκτρονιακό νέφος ενός ιόντος από ένα γειτονικό ιόν αντίθετου φορτίου. Η ιοντική αυτή παραμόρφωση αυξάνει τον ομοιοπολικό χαρακτήρα του δεσμού μεταξύ των ιόντων. Οι Κανόνες Fajans είναι σειρά κανόνων για την εκτίμηση του βαθμού πολωσιμότητας που προκαλεί ένα κατιόν σε ένα ανιόν.

			6.40

			Απάντηση: Η θερμότητα σχηματισμού τουKCl(s) είναι u kJmol-1 (εξώθερμη μεταβολή). Η ενωτική ενέργεια του κρυσταλλικού πλέγματος είναι z kJmol-1 (εξώθερμη μεταβολή). H ηλεκτρονιοσυγγένεια του χλωρίου είναι η –y kJmol-1, το αντίθετο της ενθαλπίας δέσμευσης ηλεκτρονίου (εξώθερμη μεταβολή).

			6.41

			Απάντηση: Βλέπε συνοπτική θεωρία, ενότητα 6.3.

			6.42

			Απάντηση: ΔΗ1: ενωτική ενέργεια κρυσταλλικού πλέγματος, ΔΗ2: θερμότητα ενυδατώσεως, ΔΗ3: θερμότητα διαλύσεως. 

			Με βάση το νόμο του Hess έχουμε:ΔΗ1 + ΔΗ2 = ΔΗ3

			Η σημασία του θερμοχημικού κύκλου είναι καθοριστική για την ερμηνεία της διαλυτότητας (ή μη) μιας ιοντικής ένωσης στο νερό.

			6.43

			Απάντηση: Η ενέργεια πλέγματος του NaF είναι μεγαλύτερη αυτής του NaCl, επειδή η ιοντική ακτίνα του F- είναι μικρότερη του Cl- (σύμφωνα με το ηλεκτροστατικό μοντέλο). Το σημείο τήξεως της ιοντικής ένωσης προφανώς ακολουθεί την ίδια γραμμή με την ενωτική ενέργεια του κρυσταλλικού πλέγματος, όπως φαίνεται και στα παρακάτω διαγράμματα.

			[image: ]

			6.44

			Απάντηση: Αν η απαιτούμενη ενέργεια για τη διάσπαση του κρυσταλλικού πλέγματος (ενωτική ενέργεια κρυσταλλικού πλέγματος) είναι μεγαλύτερη από τη ενέργεια που ελευθερώνεται κατά την ενυδάτωση των ιόντων (ενέργεια ενυδάτωσης), τότε η ιοντική ένωση είναι δυσδιάλυτη. Αυτό συμβαίνει στο CaCO3, ενώ δεν συμβαίνει στο NaCl.
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			7Α ΣΩΜΑΤΙΔΙΑΚΗ ΘΕΩΡΗΣΗ ΤΟΥ ΟΜΟΙΟΠΟΛΙΚΟΥ ΔΕΣΜΟΥ – ΣΥΝΟΠΤΙΚΗ ΘΕΩΡΙΑ

			Σύνοψη

			Διατυπώνεται η θεωρία Lewis που ερμηνεύει τον μοριακό δεσμό. Ορίζεται το τυπικό φορτίο και δίνονται οι εμπειρικοί για τον προσδιορισμό του και για τον καθορισμό των ηλεκτρονιακών μοριακών δομών. Ορίζεται ο συντονισμός ή μεσομέρεια και δίνονται σχετικά παραδείγματα. Ορίζεται ο αριθμός οξείδωσης και δίνονται πρακτικοί κανόνες για τον προσδιορισμό του. Ορίζεται το μήκος και η ισχύς του δεσμού και απαριθμούνται οι παράγοντες που την επηρεάζουν. Διατυπώνεται η θεωρία άπωσης ηλεκτρονιακών ζευγών της στιβάδας σθένους VSEPR και δίνεται σειρά πρακτικών κανόνων για τον προσδιορισμό της γεωμετρίας των μοριακών ενώσεων. Συσχετίζεται η πολικότητα των μορίων με τη γεωμετρία αυτού. Ορίζονται τα ισοηλεκτρονιακά μόρια. Τέλος, καθορίζονται οι μαγνητικές ιδιότητες των μορίων σε συσχετισμό με την ηλεκτρονιακή τους δομή. Στο Β΄ μέρος του κεφαλαίου δίνονται ερωτήσεις ανοικτού και κλειστού τύπου για την εμπέδωση της θεωρίας και στο Γ΄ μέρος δίνονται οι απαντήσεις με αναλυτικές εξηγήσεις για την εμπέδωση της θεωρίας.

			Προαπαιτούμενη γνώση

			Προαπαιτούμενη γνώση είναι η ύλη Λυκείου θετικής κατεύθυνσης

			7.1. Εισαγωγή

			Σύμφωνα με τη θεωρία Lewis (1916) και την εξέλιξη της από τον Langmuir (1920), ο ομοιοπολικός δεσμός αναπτύσσεται ανάμεσα σε δύο άτομα ίδιας ή παραπλήσιας ηλεκτραρνητικότητας, και οφείλεται στην αμοιβαία συνεισφορά και τη δημιουργία κοινών ζευγών ηλεκτρονίων. Η σύζευξη αυτή γίνεται μεταξύ μονήρων (ασύζευκτων) ηλεκτρονίων αντίθετου spin. Ο δεσμός αυτός θεωρείται ηλεκτρομαγνητικής φύσης, καθώς οφείλεται στα αντίθετα μαγνητικά πεδία που δημιουργούν τα ηλεκτρόνια του κοινού ζεύγους. Με αυτό τον τρόπο ο εξωτερικός φλοιός καθενός από τα συνδεόμενα άτομα αποκτά τη σταθερή ηλεκτρονιακή δόμηση των ευγενών αερίων (κανόνας της οκτάδας). Υπάρχει η τάση για το σχηματισμό όσο το δυνατόν περισσότερων και ισχυρότερων δεσμών, ενώ η διευθέτηση των ατόμων είναι τέτοια ώστε να ελαχιστοποιούνται οι δυσμενείς απωστικές δυνάμεις. Με αυτό τον τρόπο τα σχηματιζόμενα μόρια έχουν τη χαμηλότερη δυνατή ολική ενέργεια. Η θεωρία του Lewis διακρίνεται για την απλότητα της και εφαρμόζεται επιτυχώς σε πολλές περιπτώσεις, ιδιαίτερα στη χημεία των κύριων ομάδων του περιοδικού πίνακα.

			7.2. Ηλεκτρονιακοί Τύποι κατά Lewis

			Για τη γραφή των ηλεκτρονιακών τύπων Lewis, ο Lewis εισήγαγε απλά σύμβολα για τα στοιχεία (σύμβολα Lewis), όπου τα ηλεκτρόνια της τελευταίας στιβάδας (ηλεκτρόνια σθένους) συμβολίζονται με τελείες  (βλέπε Εικόνα 7.1). Τα ηλεκτρόνια σθένους στη συνέχεια διαμοιράζονται μεταξύ των συνδεομένων ατόμων με βάση τον κανόνα της οκτάδας. Δηλαδή, έχουμε αμοιβαία συνεισφορά ηλεκτρονίων προκειμένου να αποκτήσουν τα άτομα δομή ευγενούς αερίου, δηλαδή, οκτώ ηλεκτρόνια στην τελευταία τους στιβάδα. Εξαιρείται η στιβάδα Κ, που συμπληρώνεται με δύο ηλεκτρόνια.

			Να παρατηρήσουμε ότι για τα στοιχεία των κύριων ομάδων, ο αριθμός της ομάδας (με την παλιά αρίθμηση) συμπίπτει με τον αριθμό των ηλεκτρονίων σθένους του ατόμου. Αν το άτομο έχει περισσότερα από τέσσερα ηλεκτρόνια σθένους, τα επιπλέον ηλεκτρόνια τοποθετούνται κατά ζεύγη. Τα κοινά ζεύγη ηλεκτρονίων ονομάζονται δεσμικά ζεύγη και παρίστανται με μία παύλα, ενώ τα ζεύγη ηλεκτρονίων που δεν συμμετέχουν στο σχηματισμό των δεσμών ονομάζονται μη δεσμικά ζεύγη.

			Για να γράψουμε τους  ηλεκτρονιακούς τύπους μορίων ή πολυατομικών ιόντων κατά Lewis, ακολουθούμε  την εξής σειρά πρακτικών κανόνων:

			
					Προσθέτουμε τα ηλεκτρόνια σθένους των ατόμων που περιέχονται στο μόριο ή το πολυατομικό ιόν. Αν έχουμε ανιόν, προσθέτουμε τόσα ηλεκτρόνια επί πλέον, όσο είναι το ηλεκτρικό φορτίο του ανιόντος, ενώ αν έχουμε κατιόν αφαιρούμε τόσα ηλεκτρόνια, όσο είναι το φορτίο του κατιόντος. Για παράδειγμα στο SO2 έχουμε : 6 + 2 x 6 = 18 ηλεκτρόνια σθένους. Ομοίως, στο έχουμε: [image: ] 6 + 4 x 6 + 2 = 32 και στο [image: ]: 5 + 4 · 1 - 1 = 8

					Βρίσκουμε το κεντρικό άτομο της ένωσης. Κεντρικό άτομο είναι το άτομο που έχει δείκτη 1 στον τύπο της ένωσης (ή του πολυατομικού ιόντος). Αν υπάρχουν δύο άτομα με δείκτη 1, τότε επιλέγουμε το λιγότερο ηλεκτραρνητικό άτομο. Στη διαδικασία επιλογής του κεντρικού ατόμου αποκλείεται το άτομο του υδρογόνου. Έτσι, π.χ. στο POCl3, ως κεντρικό άτομο επιλέγεται το άτομο P. 

					Συνδέουμε το κεντρικό άτομο με τα περιφερειακά άτομα με απλούς δεσμούς (δεσμικά ζεύγη ηλεκτρονίων). Στις περιπτώσεις που έχουμε οξυγόνο και υδρογόνο στην ένωση, συνήθως συνδέουμε τα άτομα υδρογόνου με τα άτομα οξυγόνου και αυτά με το κεντρικό άτομο.  

					Τα υπόλοιπα ηλεκτρόνια τοποθετούνται ανά ζεύγη (μη δεσμικά ζεύγη ηλεκτρονίων) στα περιφερειακά άτομα, έτσι ώστε να αποκτήσουν δομή ευγενούς αερίου, συμπληρώνοντας τη στιβάδα σθένους τους με 8 ηλεκτρόνια (εκτός από το Η που συμπληρώνεται με δύο). Στο κεντρικό άτομο τοποθετούμε όσα ηλεκτρόνια περισσεύουν, ακόμα και αν χρειαστεί να υπερβούμε την οκτάδα ηλεκτρονίων.

					Αν το κεντρικό άτομο έχει λιγότερα από 8 ηλεκτρόνια, δοκιμάζουμε με διπλούς ή τριπλούς δεσμούς να καλύψουμε το ηλεκτρονιακό του έλλειμμα.

					Τα αλογόνα στην άκρη του μορίου μιας ένωσης έχουν τρία μη δεσμικά ζεύγη ηλεκτρονίων και ένα απλό δεσμικό ζεύγος ηλεκτρονίων, δηλαδή έχουμε:

			

			[image: ]

			Τα άτομα Ο ή S στην άκρη του μορίου μιας ένωσης έχουν, είτε ένα απλό δεσμό και τρία μη δεσμικά ζεύγη, είτε δύο απλούς δεσμούς και δύο μη δεσμικά ζεύγη, δηλαδή έχουμε:

			[image: ]

			Αν το άτομο Ν είναι στην άκρη του μορίου, τότε έχουμε:

			[image: ]

			[image: ]

			Εικόνα 7.1 Σύμβολα Lewis για τα στοιχεία των κύριων ομάδων του περιοδικού πίνακα ιόντων στη στοιχειώδη κυψελίδα ανάλογα με τη θέση τους.

			7.3. Αποκλίσεις από τον Κανόνα της Οκτάδας

			Η θεωρία Lewis εφαρμόζεται ικανοποιητικά μόνο για τις ενώσεις στοιχείων που ανήκουν στις τρεις πρώ-τες περιόδους του περιοδικού πίνακα. Την πιο ολοκληρωμένη απάντηση στο θέμα του ομοιοπολικού δε-σμού δίνουν σήμερα οι κβαντικές θεωρίες του δεσμού σθένους και των μοριακών τροχιακών, οι οποίες θα περιγραφούν στο επόμενο κεφάλαιο. Επίσης, σε πολλές περιπτώσεις δεν ικανοποιείται  η βασική αρχή της θεωρίας: ο κανόνας της οκτάδας. Αυτό συμβαίνει στις παρακάτω χαρακτηριστικές περιπτώσεις:

			
					Μόρια ελλιπή ηλεκτρονίων (electron deficient molecules)Τα μόρια αυτά έχουν στο κεντρικό τους άτομο λιγότερα από οκτώ ηλεκτρόνια. Τέτοιες ενώσεις δίνουν το Be και το Β, όπως για παράδειγμα το BF3:
[image: ]
[image: ]
Εικόνα 7.2 Τα μόρια των BBr3(l)(αριστερά) και BI3(s) (δεξιά) είναι ελλιπή ηλεκτρονίων.


					Υπερσθενή μόρια (hypervalent molecules)Στα μόρια αυτά το κεντρικό άτομο περιέχει περισσότερα από οκτώ ηλεκτρόνια. Αυτό για παράδειγμα συμβαίνει στα μόρια των PCl5, ICl5, SF4, XeF2 κλπ. Στο μόριο του PCl5 το  κεντρικό άτομο του Ρ έχει 10 ηλεκτρόνια στη στιβάδα σθένους του. Επίσης στο μόριο του SF6 το άτομο του S έχει 10 ηλεκτρόνια στη στιβάδα σθένους του.
[image: ]


					Δεσμοί ενός ηλεκτρονίουΣτις περιπτώσεις αυτές τα άτομα που συμμετέχουν στον ομοιοπολικό δεσμό μοιράζονται ένα μόνο ηλεκτρόνιο. Αυτό ισχύει στην περιπτωση του [image: ]: (Η ∙ Η)+
Ανάλογη συμπεριφορά έχει και το διβοράνιο (B2H6):
[image: ]


					ΡίζεςΟι ρίζες (ή οι ελεύθερες ρίζες) είναι άτομα ή συγκροτήματα ατόμων που περιέχουν μονήρες ηλεκτρόνιο. Παράδειγμα είναι η ρίζα του κυανίου ∙C≡N: η οποία εύκολα αντιδρά με Η προς σχηματισμό HCN ή αντιδρά με μια άλλη ρίζα ∙CN προς σχηματισμό δικυανίου (CN)2 ή μπορεί  να  προσλάβει ένα ηλεκτρόνιο και να σχηματίσει το σταθερό ιόν CN-. Άλλα χαρακτηριστικά παραδείγματα ριζών είναι το άτομο χλωρίου Cl∙ , τα αλκύλια, π.χ. το μεθύλιο: [image: ].


			

			7.4. Τυπικό Φορτίο (Formal Charge)

			Τυπικό φορτίο ατόμου σε μια δομή κατά Lewis, είναι το φαινομενικό φορτίο που αποκτά  το άτομο αν οι δεσμοί στο μόριο θεωρηθούν τέλεια ομοιοπολικοί και τα κοινά ζεύγη ηλεκτρονίων διαμεριστούν εξίσου μεταξύ των συνδεόμενων ατόμων.

			Το τυπικό φορτίο (FC) ενός ατόμου προκύπτει αν από τον αριθμό των ηλεκτρονίων σθένους (V) του α-φαιρεθεί ο αριθμός των μη δεσμικών (L) και το μισό του αριθμού των δεσμικών ηλεκτρονίων του (P). Αλγεβρικά αυτό γράφεται:

			FC = V - L - 1/2P

			Όπου, 

			V: ο αριθμός των ηλεκτρονίων σθένους του ατόμου του οποίου προσδιορίζουμε το τυπικό φορτίο (valence e-).

			L: ο αριθμός των μη δεσμικών ηλεκτρονίων του εξεταζόμενου ατόμου (lone pair e-).

			P: ο αριθμός των δεσμικών ηλεκτρονίων του εξεταζόμενου ατόμου (paired e-).

			7.4.1. Εμπειρικοί κανόνες προσδιορισμού τυπικού φορτίου για τον προσδιορισμό της ηλεκτρονιακής δομής κατά Lewis

			Ο υπολογισμός των τυπικών φορτίων μπορεί να χρησιμοποιηθεί για τον καθορισμό της δομής κατά Lew-is, με βάση τους παρακάτω κανόνες:

			
					Η πιθανότερη δομή κατά Lewis είναι αυτή που εξασφαλίζει στα άτομα μηδενικά τυπικά φορτία.

					Σε περίπτωση που τα τυπικά φορτία είναι διάφορα του μηδενός, τότε θα πρέπει να έχουν τη μικρότερη δυνατή τιμή.

					Αρνητικά τυπικά φορτία συνήθως έχουν τα ηλεκτραρνητικότερα άτομα και θετικά τα λιγότερο ηλεκτραρνητικά άτομα.

					Το άθροισμα των τυπικών φορτίων των ατόμων σε μια δομή κατά Lewis θα πρέπει να είναι ίσο με μηδέν για τα ουδέτερα σωματίδια (μόρια ή ρίζες) ή ίσο με το φορτίο του ιόντος.

			

			7.5. Συντονισμός ή Μεσομέρεια (Resonance)

			Συντονισμός ή μεσομέρεια παρουσιάζεται σε μόρια (ή ιόντα) που μπορούν να παρασταθούν με δύο ή περισσότερες ηλεκτρονιακές δομές κατά Lewis, οι οποίες είναι ενεργειακά ισοδύναμες. Η δε πραγματική δομή του μορίου (ή ιόντος) είναι υβρίδιο των οριακών αυτών δομών. Ο συντονισμός συμβολίζεται με διπλό βέλος που τίθεται ανάμεσα στις οριακές μοριακές δομές κατά Lewis.

			Ως παράδειγμα αναφέρουμε το νιτρικό ιόν ([image: ]) στο οποίο το άτομο του αζώτου συνδέεται με ένα από τα τρία άτομα οξυγόνου με ομοιοπολικό δεσμό. Τα άλλα δύο άτομα οξυγόνου συνδέονται με απλούς δεσμούς με το άτομο του αζώτου. Ωστόσο, όλα τα άτομα οξυγόνου είναι ισοδύναμα μεταξύ τους, οπότε δεν είναι δυνατό να καθοριστεί σε ποιο από τα τρία άτομα οξυγόνου αντιστοιχεί ο διπλός δεσμός. Έτσι, θεωρούμε ότι η πραγματική δομή του νιτρικού ιόντος είναι ενδιάμεση μεταξύ των οριακών δομών που δίνονται παρακάτω:

			[image: ]

			Το φαινόμενο του συντονισμού ή μεσομέρειας εμφανίζεται συχνά στην οργανική χημεία. Χαρακτηριστικό είναι το παράδειγμα του βενζολίου:

			[image: ]

			Παρατηρήσεις:

			
					Υπάρχει ένα μόνο είδος  μορίου, το υβριδικό μόριο.

					Η ενέργεια του υβριδικού μορίου είναι μικρότερη απ’ αυτή που έχουν τα οριακά μόρια (μεσομερείς μορφές), γι’ αυτό και το υβρίδιο είναι σταθερότερο από κάθε οριακό μόριο.

					Ενέργεια συντονισμού ή μεσομέρειας είναι η διαφορά ενέργειας ανάμεσα στην πραγμα-τική, πειραματικά μετρούμενη, ενέργεια του υβριδικού μορίου και της θεωρητικά υπολο-γιζόμενης από την πιο σταθερή οριακή δομή. 

					Το μήκος των δεσμών στο υβριδικό μόριο έχει τιμή ενδιάμεση των τιμών που έχουν οι αντίστοιχοι δεσμοί στις μεσομερείς μορφές, π.χ. στο μόριο του όζοντος (Ο3) ο δεσμός με-ταξύ των ατόμων οξυγόνου έχει μήκος 1,28 Å που είναι μεταξύ του Ο-Ο (1,48 Å) και Ο=Ο (1,21 Å).

					Ο συμβολισμός ↔ δεν εκφράζει την ισορροπία μεταξύ των οριακών μοριακών δομών (δεν υπάρχουν τέτοια μόρια), ούτε την κίνηση δεσμών ή μορίων. 

					Οι βασικοί κανόνες για τον προσδιορισμό των μεσομερών μορφών ενός μορίου είναι:α. Η σειρά διάταξης των ατόμων (ή ορθότερα των πυρήνων) είναι σε κάθε περίπτωση ίδια. Για παράδειγμα, στο υποξείδιο του αζώτου κάθε μεσομερή μορφή ακολουθεί τη σειρά Ν-Ν-Ο και ουδέποτε την Ν-Ο-Ν.
β. Ο αριθμός των μη δεσμικών ηλεκτρονίων πρέπει να είναι ο ίδιος σε όλες τις μεσομερείς μορφές.
γ. Οι μεσομερείς μορφές θα πρέπει να χαρακτηρίζονται από αποκέντρωση φορτίων και όχι από τη δημιουργία κέντρων με υψηλά φορτία.
δ. Τα τυπικά φορτία των γειτονικών ατόμων στο μόριο δεν θα πρέπει να είναι όμοια και τα άτομα που έχουν ανόμοια τυπικά φορτία δεν θα πρέπει να είναι πολύ απομακρυσμένα.
ε. Οι μεσομερείς μορφές θα πρέπει να έχουν παραπλήσιες ενεργειακές δομές.
Όταν μια μεσομερής μορφή δεν υπακούει στους παραπάνω κανόνες, τότε η μορφή αυτή έχει πολύ μικρή συμμετοχή στη διαμόρφωση της δομής του εξεταζόμενου μορίου.


			

			7.6. Αριθμός Οξείδωσης (Oxidation Number)

			Αριθμός οξείδωσης ονομάζεται το ηλεκτρικό φορτίο που έχει ένα ιόν ή το ηλεκτρικό φορτίο που φαίνε-ται να έχει ένα άτομο σε μια χημική ουσία αν θεωρήσουμε ότι τα ηλεκτρόνια σε κάθε δεσμό του ατόμου ανήκουν στο πιο ηλεκτραρνητικό άτομο. 

			Για παράδειγμα στο νιτρικό ιόν ([image: ]), όπως προκύπτει με βάση την ηλεκτρονιακή δομή του ιόντος και με δεδομένο ότι το Ν είναι λιγότερο ηλεκτραρνητικό του Ο, ο αριθμός οξείδωσης του Ν είναι +5.

			[image: ]

			Πρακτικά ο αριθμός οξείδωσης των ατόμων προκύπτει με βάση μια σειρά εμπειρικών κανόνων οι οποίοι συνοψίζονται παρακάτω:

			
					Το άθροισμα των αριθμών οξείδωσης των ατόμων σε μια ένωση ισούται με το μηδέν, ενώ το άθροισμα των αριθμών οξείδωσης των ατόμων σε ένα πολυατομικό ιόν ισούται με το φορτίο του ιόντος.

					Τα άτομα των στοιχείων σε ελεύθερη κατάσταση έχουν αριθμό οξείδωσης μηδέν.

					Τα άτομα της 1ης ομάδας του περιοδικού πίνακα (αλκάλια) στις ενώσεις τους έχουν αριθμό οξείδωσης +1.

					Τα άτομα της 2ης ομάδας του περιοδικού πίνακα στις ενώσεις τους έχουν αριθμό οξείδωσης +2.

					Τα άτομα της 13ης ομάδας του περιοδικού πίνακα στις ενώσεις τους (εκτός του Β) έχουν συνήθως αριθμό οξείδωσης +3.

					Το υδρογόνο στις ενώσεις του με αμέταλλα έχει +1 και στις ενώσεις του με μέταλλα έχει -1.

					Το οξυγόνο στις ενώσεις του έχει αρ. οξ. -2, στις ενώσεις με F έχει +2, στα υπεροξείδια ([image: ]) έχει -1, στα σουπεροξείδια ([image: ]) έχει -1/2 και στα οζονίδια ([image: ]) έχει -1/3.

					Το φθόριο στις ενώσεις του -1.

			

			7.7. Χαρακτηριστικά Ομοιοπολικού Δεσμού

			Τα βασικά χαρακτηριστικά του ομοιοπολικού δεσμού είναι το μήκος και η ισχύς του δεσμού. Καθώς πλησιάζουν δύο άτομα Α και Β για να σχηματίσουν ένα διατομικό μόριο ΑΒ, η συνολική ενέργεια του συστήματος ελαττώνεται, λόγω έλξης των ηλεκτρονίων του ενός ατόμου από τον πυρήνα του άλλου. Από ένα σημείο και πέρα βέβαια οι πυρήνες απωθούνται ισχυρότατα και αρχίζει να αυξάνεται δραματικά η ενέργεια του συστήματος. Αυτό σημαίνει ότι υπάρχει μία απόσταση μεταξύ των πυρήνων στην οποία επιτυγχάνεται η ελάχιστη ενέργεια. Αυτή η απόσταση στη θέση ισορροπίας ονομάζεται μήκος δεσμού. 

			Στην εικόνα 7.3 απεικονίζεται διαγραμματικά η μεταβολή της ενέργειας κατά το σχηματισμό του μορίου του Η2. Το μήκος δεσμού για το δεσμό υδρογόνο-υδρογόνο είναι 0,74 Ǻ (74 pm). Στο ίδια εικόνα φαίνεται επίσης ότι η ενέργεια που ελευθερώνεται κατά το σχηματισμό του ομοιοπολικού δεσμού Η-Η είναι 436 kJ mol-1 και η οποία εκφράζει την ισχύ του δεσμού.

			[image: ]

			Εικόνα 7.3 Ενέργεια του συστήματος Η-Η σε συνάρτηση με την απόσταση των πυρήνων των δύο ατόμων υδρογόνου.

			7.7.1. Μήκος Δεσμού (Bond Length)

			Μήκος δεσμού ενός διατομικού μορίου ΑΒ είναι η διαπυρηνική απόσταση μεταξύ των συνδεόμενων ατό-μων Α και Β και η οποία αντιστοιχεί στην ελάχιστη ενέργεια του συστήματος.

			Το μήκος του δεσμού προσδιορίζεται πειραματικά συνήθως με περίθλαση ακτίνων Χ (στα στερεά) ή με φασματοσκοπία υπερύθρου (στα αέρια). Προσεγγιστικά, το μήκος του δεσμού ενός διατομικού μορίου ΑΒ ισούται με το άθροισμα των ομοιοπολικών ακτίνων των δύο συνδεόμενων ατόμων Α και Β. 

			Ισχύει δηλαδή, r = rA + rB

			Το μήκος δεσμού εξαρτάται από:

			
					Το μέγεθος των συνδεόμενων ατόμων.

					Την πολικότητα του δεσμού. Οι ισχυρά πολωμένοι δεσμοί είναι συνήθως βραχύτεροι από αυτούς που είναι λιγότερο πολωμένοι, αφού η ηλεκτροστατική έλξη των φορτίων δ+ και δ- που δημιουργούνται λόγω πόλωσης φέρνει τα συνδεόμενα άτομα πλησιέστερα. 

					Την τάξη του δεσμού (απλός, διπλός ή τριπλός). Γενικά ισχύει ότι οι πολλαπλοί δεσμοί είναι βραχύτεροι από τους αντίστοιχους απλούς δεσμούς.

			

			Με βάση το μήκος του δεσμού r και στηριζόμενοι στη σχέση r = rA + rB έχουν προσδιοριστεί οι ομοιοπολικές ακτίνες πολλών ατόμων.

			7.7.2. Ενθαλπία ή Ενέργεια Δεσμού (Bond Enthalpy)

			Η ισχύς του δεσμού (D) εκφράζεται με βάση την ενθαλπία δεσμού.

			Ενθαλπία ή ενέργεια δεσμού (bond enthalpy) στα διατομικά μόρια είναι η μεταβολή της ενθαλπίας, ΔΗ, κατά τη διάσπαση 1 mol αέριας ουσίας.

			π.χ.   Cl - Cl (g) → 2Cl (g)      D = [image: ] = +242 kJ

			Η ενθαλπία του δεσμού εξαρτάται από:

			
					Το μήκος του δεσμού.

					Την πολικότητα του δεσμού.

					Την τάξη του δεσμού.

			

			Στα πολυατομικά μόρια ως μέση ενθαλπία δεσμού (average bond enthalpy) ορίζεται ο μέσος όρος των τιμών ενθαλπίας δεσμού στο μόριο.

			π.χ.   CΗ4(g) → C(g) + 4Η(g)      D = ΔΗo = +1660 kJ

			Ο κάθε δεσμός C-Η έχει τη δική του τιμή ΔΗΒ, η οποία εξαρτάται από το μέρος του μορίου από όπου έχει αποσπαστεί το άτομο του υδρογόνου. Ωστόσο, η μέση  ενθαλπία δεσμού C-Η  ισούται: (1660 : 4) kJ = 415 kJ. 

			Με λίγες εξαιρέσεις, η ενθαλπία δεσμού διατομικών μορίων στοιχείων του p τομέα ελαττώνεται από πάνω προς τα κάτω σε μια ομάδα του περιοδικού πίνακα.

			Γενικά κατά την πραγματοποίηση μιας αντίδρασης παρατηρείται διάσπαση και δημιουργία νέων δεσμών. Η δημιουργία δεσμών είναι εξώθερμο φαινόμενο (ΔΗ < 0), ενώ η διάσπαση των δεσμών ενδόθερμο (ΔΗ > 0). Οπότε, ισχύει: ΔΗ αντίδρασης = ΣΔΗ δεσμών που διασπώνται - ΣΔΗ δεσμών που σχηματίζονται

			7.8. Γεωμετρία Μορίων – Θεωρία Άπωσης Ηλεκτρονιακών Ζευγών της Στιβάδας Σθένους VSEPR (Valence Shell Electron Pair Repulsion)

			Οι ηλεκτρονιακές δομές κατά Lewis δεν καθορίζουν τη γωνία μεταξύ των ατόμων, ούτε γενικότερα περιγράφουν το σχήμα των μορίων. Η γεωμετρία των μορίων, δηλαδή η διευθέτηση των ατόμων γύρω από το κεντρικό άτομο, καθορίζεται με μια σειρά από κανόνες που προκύπτουν από τη θεωρία άπωσης ηλεκτρονιακών ζευγών της στιβάδας σθένους VSEPR (βέσπερ). 

			Η βασική ιδέα της θεωρίας είναι ότι τα δεσμικά ζεύγη ηλεκτρονίων του κεντρικού ατόμου απωθούνται και παίρνουν θέση στο χώρο, ώστε να βρίσκονται όσο το δυνατόν πιο μακριά το ένα από το άλλο. Με  ανάλογο τρόπο απωθούνται οι τετράδες ηλεκτρονίων των διπλών δεσμών, οι εξάδες των τριπλών δεσμών και τα μη δεσμικά ζεύγη ηλεκτρονίων. Ο προσανατολισμός που τελικά παίρνουν τα δεσμικά και μη δεσμικά ζεύγη ηλεκτρονίων εξασφαλίζει την ελάχιστη άπωση μεταξύ τους, ενώ το σύστημα αποκτά τη μέγιστη σταθερότητα (την ελάχιστη ενέργεια). Έτσι, διαμορφώνεται το σχήμα του μορίου. 

			Η θεωρία VSEPR, μπορεί να συνοψισθεί με τους παρακάτω πρακτικούς κανόνες:

			α. Μόρια (ή ιόντα) που δεν διαθέτουν μη δεσμικά ζεύγη στο κεντρικό τους άτομο. Ιδανική γεωμετρική διάταξη

			
					Όταν το κεντρικό άτομο ενός μορίου (ή ιόντος) έχει δύο δεσμικά ζεύγη ηλεκτρονίων και κανένα μη δεσμικό, τότε το μόριο είναι γραμμικό. Τα δύο ζεύγη δηλαδή  ηλεκτρονίων διατάσσονται ευθύγραμμα, π.χ.[image: ]


					Όταν το κεντρικό άτομο ενός μορίου(ή ιόντος) έχει τρία δεσμικά ζεύγη ηλεκτρονίων και κανένα μη δεσμικό, τότε το μόριο είναι επίπεδο, καθώς τα τρία ζεύγη ηλεκτρονίων διατάσσονται τριγωνικά γύρω από το άτομο, π.χ.[image: ]


					Όταν το κεντρικό άτομο (ή ιόν) έχει τέσσερα δεσμικά ζεύγη ηλεκτρονίων και κανένα μη δεσμικό, τότε το μόριο έχει τη γεωμετρία τετραέδρου. Τα τέσσερα δηλαδή ζεύγη ηλεκτρονίων διατάσσονται τετραεδρικά γύρω από το κεντρικό άτομο, π.χ.[image: ]


					Όταν το κεντρικό άτομο μορίου (ή ιόντος) έχει πέντε δεσμικά ζεύγη ηλεκτρονίων και κανένα μη δεσμικό ζεύγος, τότε το μόριο είναι τριγωνικό διπυραμιδικό, π.χ.[image: ]


					Όταν το κεντρικό άτομο μορίου (ή ιόντος) έχει έξι δεσμικά ζεύγη ηλεκτρονίων και κανένα μη δεσμικό ζεύγος, τότε το μόριο είναι οκταεδρικό, π.χ.

			

			[image: ]

			β. Μόρια (ή ιόντα) που διαθέτουν μη δεσμικά ζεύγη στο κεντρικό τους άτομο. Αποκλίσεις από την ιδανική γεωμετρική διάταξη.

			Η παρουσία μη δεσμικών ζευγών ηλεκτρονίων στο κεντρικό άτομο προκαλεί παραμόρφωση της στερεοχη-μικής διάταξης, όπως αυτή προκύπτει (με βάση τους προηγούμενους κανόνες) αν προσμετρήσουμε τα μη δεσμικά ως δεσμικά ζεύγη ηλεκτρονίων.

			Αυτό συμβαίνει επειδή τα μη δεσμικά ζεύγη απωθούν περισσότερο τα άλλα ζεύγη ηλεκτρονίων, καταλαμβάνουν δηλαδή πιο πολύ χώρο απ’ ότι τα δεσμικά ζεύγη ηλεκτρονίων. Έτσι, έχουμε αποκλίσεις από τα κανονικά σχήματα. Ενδεικτικά αναφέρουμε τη γεωμετρία του μορίου του Η2Ο και της ΝΗ3 σε συσχετισμό με αυτή του CH4, όπως φαίνεται στην παρακάτω εικόνα.

			[image: ]

			Εικόνα 7.4 Αποκλίσεις από την κανονική τετραεδρική δομή (μεθάνιο), λόγω της παρουσίας ενός μη δεσμικού ζεύγους ηλεκτρονίων (αμμωνία) και δύο μη δεσμικών ζευγών (νερό). Απεικονίσεις των μορίων μεθανίου, αμμωνίας και νερού με μοριακά μοντέλα σε εκτεταμένη μορφή.

			Η κατάληψη μιας κορυφής του κανονικού τετραέδρου με μη δεσμικό ζεύγος ηλεκτρονίων οδηγεί σε τριγωνική πυραμίδα (γεωμετρία ΝΗ3, εικόνα 7.4). Αν δύο κορυφές του κανονικού τετραέδρου καταλαμβάνονται από μη δεσμικά ζεύγη ηλεκτρονίων, τότε προκύπτει γωνιακή διάταξη (γεωμετρία Η2Ο, εικόνα 7.4 ).

			γ. Άλλες περιπτώσεις αποκλίσεων από την ιδανική γεωμετρική διάταξη

			
					Τα δεσμικά ηλεκτρόνια των ηλεκτραρνητικών ατόμων καταλαμβάνουν μεγαλύτερο χώρο από ότι τα αντίστοιχα των λιγότερο ηλεκτραρνητικών, με αποτέλεσμα τα υπόλοιπα δεσμικά ή ελεύθερα ηλεκτρόνια να απλώνονται περισσότερο.Έτσι, οι γωνίες των δεσμών ελαττώνονται κατά τη σειρά: ΝΗ3: 107° > PH3: 93° > AsH3: 92° > SbΗ3: 91° επειδή η σειρά ηλεκτραρνητικότητας είναι: Sb < As < P < N


					 Οι πολλαπλοί δεσμοί αντιμετωπίζονται όπως οι απλοί δεσμοί. Όμως, οι πολλαπλοί δεσμοί λόγω του μεγαλύτερου ηλεκτρονιακού φορτίου τους απωθούν περισσότερο (σε σχέση με τους απλούς δεσμούς) τα γειτονικά ζεύγη ηλεκτρονίων, συνεπώς, καταλαμβάνουν πιο πολύ χώρο, από ότι οι απλοί δεσμοί (Εικόνα 7.5).

			

			[image: ]

			Εικόνα 7.5 Αποκλίσεις από την κανονική τριγωνική δομή λόγω της παρουσίας των πολλαπλών δεσμών.

			7.9. Γεωμετρία και Πολικότητα Μορίων

			Πολικά είναι τα μόρια στα οποία υπάρχουν δύο κέντρα (πόλοι) φορτίων: ένα θετικό και ένα αρνητικό. Η πολικότητα του μορίου έχει άμεση σχέση με την ισχύ των διαμοριακών δυνάμεων οι οποίες προσδιορίζουν πολλές από τις ιδιότητές του, όπως το σ.ζ., η διαλυτότητα κλπ. 

			Μέτρο της πολικότητας του μορίου είναι η διπολική ροπή. Η διπολική ροπή, μ, είναι ένα διανυσματικό μέγεθος το οποίο παριστάνεται με ένα βέλος (με ένα σταυρό στο άκρο) η αιχμή του οποίου δεί-χνει το κέντρο του αρνητικού φορτίου, ενώ το μέτρο της δίνεται από τη σχέση:

			μ = δ · r

			όπου, 

			δ: το στοιχειώδες φορτίο (δ+ ή δ-) που εντοπίζεται στον κάθε πόλο και

			r: η απόσταση των πόλων.

			Μονάδα διπολικής ροπής στο SI  είναι το Debye (D) 

			Η γεωμετρία του μορίου μαζί με την πολικότητα των δεσμών του  καθορίζουν την πολικότητα του μορίου. Για να είναι ένα μόριο πολικό θα πρέπει η συνισταμένη των διπολικών ροπών των δεσμών του να είναι διάφορη του μηδενός. Παρακάτω δίνονται παραδείγματα μορίων τα οποία ανάλογα με τη συμμετρία ή μη των μορίων τους παρουσιάζουν ή όχι πολικότητα (Εικόνα 7.6).

			[image: ]

			Εικόνα 7.6 Πολικότητα μορίων σε συσχέτιση με τη γεωμετρία τους. Τα «συμμετρικά» μόρια έχουν συνισταμένη διπολική ροπή μηδέν, συνεπώς είναι μη πολικά.

			7.10. Ισοηλεκτρονιακά Μόρια

			Ισοηλεκτρονιακά  μόρια ονομάζονται τα μόρια (ή ιόντα) τα οποία έχουν τον ίδιο συνολικό αριθμό ηλεκτρονίων. Γι’ αυτό έχουν παρόμοια ηλεκτρονιακή και γεωμετρική δομή. 

			Παράδειγμα ισοηλεκτρονιακών είναι το CH4, [image: ] και [image: ] τα οποία έχουν 10 ηλεκτρόνια και 5 άτομα το καθένα. Όπως φαίνεται οι ουσίες αυτές έχουν παρόμοια ηλεκτρονιακή δομή και γεωμετρία τετραεδρική.

			[image: ]

			Άλλο παράδειγμα ισοηλεκτρονιακών μορίων είναι το H2O, NH3 και CH4.

			Επίσης, χαρακτηριστικό είναι το παράδειγμα του αζωτούχου βορίου (ΒΝ) το οποίο είναι ισοηλεκτρονιακό του άνθρακα (C2), γι’ αυτό απαντά με δύο τύπους δομών (όπως το διαμάντι και ο γραφίτης).

			7.11 Μαγνητικές Ιδιότητες Μορίων

			Παραμαγνητικές ιδιότητες έχει μια ουσία όταν έλκεται ασθενώς από ένα μαγνήτη (εικόνα 7.20). Για την εμφάνιση παραμαγνητισμού σε ένα μόριο απαραίτητη προϋπόθεση είναι η παρουσία στο μόριο μονήρων (ασύζευκτων) ηλεκτρονίων. Για να συμβεί αυτό θα πρέπει το μόριο να έχει περιττό αριθμό ηλεκτρονίων σθένους, π.χ. ΝΟ. Αντίθετα, οι διαμαγνητικές ουσίες δεν διαθέτουν μονήρη ηλεκτρόνια και απωθούνται ελαφρώς από το μαγνητικό πεδίο, π.χ. NaCl.

			Μέτρο του παραμαγνητισμού μιας ουσίας  αποτελεί η μαγνητική επιδεκτικότητα, η οποία εκφράζει το μέτρο της δύναμης που ασκείται από το μαγνητικό πεδίο στη μονάδα μάζας της ουσίας. Με τη μέτρηση της μαγνητικής επιδεκτικότητας προσδιορίζεται ο αριθμός των μονήρων ηλεκτρονίων του ατόμου, ιόντος ή μορίου, καθώς αύξηση των μονήρων ηλεκτρονίων προκαλεί αύξηση της μαγνητικής επιδεκτικότητας. 

			Το υγρό οξυγόνο έλκεται από ισχυρό μαγνητικό πεδίο. Το παράδοξο είναι ότι, ενώ το οξυγόνο αποδεικνύεται πειραματικά ότι παρουσιάζει παραμαγνητικές ιδιότητες, δεν έχει μονήρες ηλεκτρόνιο στο μόριο του, σύμφωνα με την ηλεκτρονιακή του δόμηση κατά Lewis. Αυτό αποτελεί απόδειξη ότι η θεωρία του Lewis αδυνατεί να ερμηνεύσει τη μοριακή δομή του Ο2.
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			7Β ΣΩΜΑΤΙΔΙΑΚΗ ΘΕΩΡΗΣΗ ΤΟΥ ΟΜΟΙΟΠΟΛΙΚΟΥ ΔΕΣΜΟΥ – ΑΣΚΗΣΕΙΣ

			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			7.1 Το τυπικό φορτίο του Ν στο [image: ] είναι: 

			Α. +5

			Β. -3 

			Γ. +1

			Δ. -5.

			7.2 Οι μοριακές δομές κατά Lewis χαρακτηρίζουν μόρια:

			Α. που έχουν τη μεγίστη δυνατή ενέργεια, 

			Β. των οποίων τα άτομα έχουν μηδενικές τιμές τυπικού φορτίου,

			Γ. των οποίων τα άτομα έχουν τις ελάχιστες δυνατές τιμές τυπικού φορτίου,

			Δ. που έχουν καθορισμένη γεωμετρία.

			7.3 Σε ποιο από τα παρακάτω ιόντα το μέταλλο έχει αριθμό οξείδωσης +3; 

			Α. [image: ]

			Β. [image: ]

			Γ. [image: ]

			Δ. [image: ]

			7.4 Ποια από τις παρακάτω ουσίες περιέχει στοιχείο με τον ίδιο αριθμό οξείδωσης που έχει το Cr στο K2Cr2O7; 

			Α. Cl2O7

			Β. [image: ]

			Γ. [image: ]

			Δ. K2MnO4

			7.5 Ποιο από τα παρακάτω μόρια υπακούει στον κανόνα των οκτάδων; 

			Α. BF3 

			Β. OF2 

			Γ. SF5 

			Δ. PCl5

			7.6 Το μήκος του δεσμού προσδιορίζεται πειραματικά συνήθως: 

			Α. με περίθλαση ακτίνων Χ (στα στερεά),

			Β. με περίθλαση ακτίνων Χ (στα στερεά και αέρια),

			Γ. με φασματοσκοπία υπερύθρου (στα στερεά),

			Δ. με χρωματογραφία (στα στερεά, υγρά και αέρια).

			7.7 Η γεωμετρία του μορίου IF7 είναι:

			Α. πενταγωνική διπυραμίδα, 

			Β. τετραγωνική  πυραμίδα, 

			Γ. τριγωνική διπυραμίδα, 

			Δ. οκταεδρική.

			7.8 Κατά το σχηματισμό ενός χημικού δεσμού: 

			Α. η ενέργεια αυξάνεται, 

			Β. η ενέργεια ελαττώνεται,

			Γ. η ενέργεια παραμένει σταθερή,

			Δ. οι απώσεις ηλεκτρονίων υπερβαίνουν την έλξη μεταξύ πυρήνα ηλεκτρονίων.

			7.9 Ποιο από τα παρακάτω  μόρια είναι παραμαγνητικό;  

			Α. N2

			Β. NO

			Γ. CO

			Δ. Ο3

			7.10 Σε ποια από τις παρακάτω ενώσεις το άτομο Xe έχει το μέγιστο αριθμό μονήρων ζευγών ηλεκτρονίων;

			Α. XeF2

			Β. XeO3

			Γ. XeF4

			Δ. XeF6

			7.11 Σε ποια από τις παρακάτω ουσίες το κεντρικό άτομο έχει 3 δεσμικά και 1 μη δεσμικό ζεύγος ηλεκτρονίων; 

			Α. [image: ]

			Β. H2O 

			Γ. PCl3

			Δ. BF3

			7.12 Το μήκος του δεσμού αντιστοιχεί: 

			Α. στη διαπυρηνική εκείνη απόσταση όπου η ενέργεια του συστήματος είναι μέγιστη, 

			Β. στη διαπυρηνική εκείνη απόσταση όπου οι ελκτικές δυνάμεις αντισταθμίζουν τις απώσεις,  

			Γ. στην ελάχιστη διαπυρηνική απόσταση,  

			Δ. στη διαπυρηνική εκείνη απόσταση όπου η ενέργεια του συστήματος είναι ελάχιστη.

			7.13 Όταν σχηματίζεται ομοιοπολικός δεσμός, η δυναμική ενέργεια του συστήματος είναι: 

			Α. ελάχιστη, 

			Β. μέγιστη, 

			Γ. μηδέν,

			Δ. ίση με την κινητική ενέργεια.

			7.14 Πώς συσχετίζεται το μήκος με την ενέργεια δεσμού; 

			Α. Όσο η ενέργεια  του δεσμού αυξάνεται τόσο το μήκος του δεσμού αυξάνεται. 

			Β. Όσο η ενέργεια  του δεσμού αυξάνεται τόσο το μήκος του δεσμού αυξάνεται,

			Γ. Σε άλλες περιπτώσεις το μήκος του δεσμού αυξάνεται και σε άλλες μειώνεται με την αύξηση της ενέργειας δεσμού.

			Δ. Η ενέργεια και το μήκος του δεσμού δεν συσχετίζονται.

			7.15 Ποιο από τα παρακάτω μόρια ή ιόντα έχει γεωμετρικό σχήμα πυραμίδας; 

			Α. SO3 

			Β. BrF3

			Γ. [image: ]

			Δ. OSF2

			7.16 Ποιο από τα παρακάτω μόρια ή ιόντα είναι ισοηλεκτρονιακά; 

			Α. [image: ], [image: ], CO, NO

			Β. NO+, [image: ], CN-, N2

			Γ. CN-, N2, [image: ], [image: ]

			Δ. N2, [image: ], NO+, CO

			7.17 Με βάση τη θεωρία VSEPR ο αριθμός των 90° γωνιών F-Ι-F στο μόριο του ΙF5 είναι: 

			Α. 0

			Β. 2

			Γ. 4

			Δ. 8

			7.18 Ποιο από τα παρακάτω μόρια είναι υπερσθενές;

			Α. Η3PO4

			Β. PI3

			Γ. ClF3

			Δ. SOCl2

			7.19 Ποια από τις παρακάτω ουσίες μπορεί να χαρακτηριστεί ως ρίζα; 

			Α. [image: ]

			Β. CO

			Γ. ΝΟ

			Δ. ΟΗ-

			7.20 Ποιο από τα παρακάτω μόρια έχει μονήρες ηλεκτρόνιο; 

			Α. ΗΝΟ3

			Β. ΝΟ 

			Γ. Ν2

			Δ. ΗCΝ

			7.21 Ποιο από τα παρακάτω μόρια είναι γραμμικό; 

			Α. SiH4

			Β. BeCl2

			Γ. H2Ο

			Δ. BCl3

			7.22 Ποιο από τα παρακάτω μόρια είναι μη πολικό; 

			Α. Η2O

			Β. NH3

			Γ. ΒF3

			Δ. CCl4

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση 

			7.23 Σύμφωνα με τις αντιλήψεις της θεωρίας του Lewis το μόριο του H2O είναι γραμμικό. 

			7.24 Το μήκος ενός δεσμού καθορίζεται επακριβώς, με βάση τις ατομικές ακτίνες. 

			7.25 Το μόριο του χλωρομεθανίου (CH3Cl) έχει κανονική τετραεδρική διάταξη, καθώς το κεντρικό άτομο του μορίου (C) φέρει 4 δεσμικά ζεύγη ηλεκτρονίων. 

			7.26 Το οξυγόνο (Ο2) είναι διαμαγνητική ουσία, καθώς το μόριό του δεν έχει μονήρη ηλεκτρόνια.

			7.27 Η ενέργεια του δεσμού Ν-Ν στο μόριο Η2Ν-ΝΗ2 είναι περίπου ίση με την ενέργεια του δεσμού Ν-Ν στο μόριο F2Ν-ΝF2. 

			7.28 Η ενέργεια δεσμού C-H εκφράζεται από τη χημική εξίσωση: ¼ CH4(g) → ¼ C(s) + ½ H2(g)

			7.29 Η γεωμετρία του μορίου PCl5 είναι τριγωνική διπυραμίδα.

			7.30 Η πλέον πιθανή δομή για το μόριο του ΗΝΟ3 είναι:

			[image: ]

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			7.31 Να γράψετε τον ηλεκτρονιακό τύπο κατά Lewis του HCN.

			7.32 Να γράψετε τον ηλεκτρονιακό τύπο κατά Lewis του  ΗClO.

			7.33 Να γράψετε την ηλεκτρονιακή δομή του NOCl με δεδομένο ότι η ηλεκτραρνητικότητα του Ο είναι 3,5 οι δε ηλεκτραρνητικότητες των Ν και Cl  είναι ίσες μεταξύ τους και ίσες με 3.

			7.34 Να γράψετε την ηλεκτρονιακή δομή κατά Lewis της μεθυλονιτροζαμίνης (CH3NNO) η οποία είναι μια ισχυρά καρκινογόνος ένωση. Μπορεί η ένωση αυτή να χαρακτηριστεί ρίζα;

			7.35 Να γράψετε τις μεσομερείς δομές του NO2F και να εξετάσετε ποιες από αυτές έχουν τη μεγαλύτερη συμμετοχή στη διαμόρφωση της δομής του μορίου.

			7.36 Να υπολογιστεί με βάση τους πρακτικούς κανόνες υπολογισμού του αριθμού οξείδωσης:  α. ο αριθμός οξείδωσης του αζώτου στο ιόν αζιδίου ([image: ]) β. ο αριθμός οξείδωσης του μαγγανίου (Mn) στο υπερμαγγανικό ιόν ([image: ]).

			7.37 Να υπολογιστεί η μέση ενέργεια του δεσμού P-P, αν είναι γνωστό ότι η ενθαλπία διάσπασης της φωσφίνης (PH3) είναι ΔH = + 956 kJ mol-1 και της διφωσφίνης (P2H4) = +1485 kJ mol-1.

			7.38 Το μεσαίωνα η παρασκευή του μεθανικού οξέος (ΗCOOH) γινόταν από τους αλχημιστές με απόσταξή ερυθρών μυρμηγκιών (γι’ αυτό έχουμε και την εμπειρική ονομασία μυρμηγκικό οξύ). Να γράψετε τον ηλεκτρονιακό τύπο του μορίου κατά Lewis. Αν είναι γνωστό ότι στο μεθανικό οξύ ένας δεσμός άνθρακα – οξυγόνο έχει μήκος 134 pm και ένας άλλος 120 pm, να σημειώσετε στον ηλεκτρονιακό τύπο που γράψετε πιο δεσμός αντιστοιχεί στο ένα μήκος και ποιος στον άλλο.

			7.39 Το μόριο του υπεροξειδίου του υδρογόνου έχει διπολική ροπή μ = 2,2 D.  Αν ο συντακτικός τύπος της ένωσης είναι Η-Ο-Ο-Η, μπορείτε να προβλέψετε αν το μόριο είναι γραμμικό; 

			7.40 Το υδραζωτικό οξύ (ΗΝ3) είναι υγρό που εκρήγνυται πολύ έντονα. Στο μόριο αυτής της ένωσης ένα δεσμός αζώτου – αζώτου έχει μήκος 113 pm και ο άλλος δεσμός αζώτου-αζώτου έχει μήκος 124 pm. Επίσης, η γωνία Η-Ν-Ν είναι 109º. Να γράψετε τον ηλεκτρονιακό τύπο κατά Lewis και να σχεδιάσετε τη στερεοχημική διάταξη του μορίου. 

			7.41 Το φωσγένιο (COCl2) είναι ένα ισχυρά δηλητηριώδες αέριο που χρησιμοποιήθηκε ως πολεμικό αέριο κατά τη διάρκεια του πρώτου παγκοσμίου πολέμου και σήμερα χρησιμοποιείται στην παρασκευή ρητινών. Ποιος είναι ο ηλεκτρονιακός τύπος του φωσγενίου και ποια η γεωμετρία του μορίου του;

			7.42 Το υποξείδιο του αζώτου (Ν2Ο), γνωστό και ως αέριο γέλιου, χρησιμοποιείται μερικές φορές ως αναισθητικό. Το μόριο του αερίου αυτού περιλαμβάνει  ένα δεσμό αζώτου- αζώτου με μήκος 113 pm και ένα δεσμό αζώτου – οξυγόνου με μήκος 119 pm. Με βάση τα δεδομένα αυτά και τους κανόνες του τυπικού φορτίου, ποιες από τις παρακάτω  δομές μπορούν να θεωρηθούν μεσομερείς του υποξειδίου του αζώτου; Ποια από τις μεσομερείς δομές που επιλέξατε είναι πιο κοντά στην πραγματική δομή του μορίου του υποξειδίου του αζώτου;

			[image: ]

			7.43 Πώς δικαιολογείτε την ελάττωση στις γωνίες δεσμών κατά τη σειρά; Η2Ο: 104° < Η2S: 92° < Η2Se: 91° < Η2Te: 90° 

			7.44 Να δώσετε από ένα παράδειγμα, γράφοντας τη δομή κατά Lewis:

			α. ενός διατομικού μορίου με δύο μη δεσμικά ζεύγη ηλεκτρονίων.

			β. ενός τριατομικού μορίου με δύο διπλούς δεσμούς.

			γ. ενός διατομικού μορίου στο οποίο αναγράφεται το τυπικό φορτίο του κάθε ατόμου.

			δ. ενός διατομικού μορίου που παρουσιάζει μερικώς ιοντικό χαρακτήρα.

			ε. ενός οξειδίου αλκαλικής γαίας.

			στ. ενός μορίου ή ιόντος που έχει δύο ισοδύναμες μεσομερείς μορφές. 

			ζ. ενός μορίου ή ιόντος που έχει τρεις ισοδύναμες μεσομερείς μορφές.

			η. δύο ισοηλεκτρονιακών μορίων.
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			7Γ ΣΩΜΑΤΙΔΙΑΚΗ ΘΕΩΡΗΣΗ ΤΟΥ ΟΜΟΙΟΠΟΛΙΚΟΥ ΔΕΣΜΟΥ - ΛΥΣΕΙΣ ΑΣΚΗΣΕΩΝ

			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			7.1

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Το τυπικό φορτίο του Ν στο [image: ] είναι: FCΝ = 5 – 0 – 1/2 · 8 = +1

			7.2

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Στις δομές κατά Lewis τα άτομα των μορίων έχουν τις χαμηλότερες δυνατές τιμές τυπικού φορτίου. Τα μόρια χαρακτηρίζονται με την ελάχιστη ενέργεια (τη μέγιστη σταθερότητα).

			7.3

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Στην ένωση Δ έχουμε: x +2(-1) = +1 ⇒ x = + 3.

			7.4

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Το Cr στο K2Cr2O7 έχει αριθμό οξείδωσης 2(+1) + 2x +7(-2) = 0 ⇒ x = + 6

			Το Cl στο Cl2O7 έχει αριθμό οξείδωσης 2x +7(-2) = 0 ⇒ x = + 7

			O Fe στο [image: ] έχει αριθμό οξείδωσης x +6(-1) = - 4 ⇒ x = + 2

			Το V στο [image: ] έχει αριθμό οξείδωσης x +2(-2) = +1 ⇒ x = + 5

			Το Mn στο K2MnO4 έχει αριθμό οξείδωσης 2(+1)+ x +4(-2) = 0 ⇒ x = + 6

			7.5

			Σωστή απάντηση: B

			Αιτιολόγηση: Οι ηλεκτρονιακές δομές κατά Lewis των δεδομένων ενώσεων είναι:

			[image: ]

			7.6

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Το μήκος του δεσμού προσδιορίζεται πειραματικά συνήθως με περίθλαση ακτίνων Χ (στα στερεά) ή με φασματοσκοπία υπερύθρου (στα αέρια).

			7.7

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Τούτο προκύπτει με βάση τη θεωρία VSEPR και τον αριθμό των ατόμων F που περιβάλλουν το κεντρικό άτομο Ι.

			7.8

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Σύμφωνα με τη θεωρία του Lewis, υπάρχει η τάση για το σχηματισμό όσο το δυνατό περισσότερων και ισχυρότερων δεσμών, ενώ η διευθέτηση των ατόμων είναι τέτοια ώστε να ελαχιστοποιούνται οι δυσμενείς απωστικές δυνάμεις. Με αυτό τον τρόπο τα σχηματιζόμενα μόρια έχουν τη χαμηλότερη δυνατή ολική ενέργεια.

			7.9

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Για την εμφάνιση παραμαγνητισμού σε ένα μόριο απαραίτητη προϋπόθεση είναι η παρουσία στο μόριο μονήρων (μοναχικών) ηλεκτρονίων. Για να συμβεί αυτό θα πρέπει το μόριο να έχει περιττό αριθμό ηλεκτρονίων σθένους, π.χ. ΝΟ.

			7.10

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Στο μόριο XeF4 έχουμε 2 δεσμικά και 2 μη δεσμικά (μονήρη) ζεύγη ηλεκτρονίων. 

			7.11

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Με βάση την ηλεκτρονιακή δομή κατά Lewis στο μόριο PCl3 το κεντρικό άτομο P έχει 3 δεσμικά και 1 μη δεσμικό ζεύγος ηλεκτρονίων. 

			7.12

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Εξ ορισμού το μήκος δεσμού ενός διατομικού μορίου ΑΒ είναι η διαπυρηνική απόσταση μεταξύ των συνδεόμενων ατόμων Α και Β και η οποία αντιστοιχεί στην ελάχιστη ενέργεια του συστήματος 

			7.13

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Βλέπε θεωρία εικόνα 7.3. 

			7.14

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Εξ ορισμού, η μέγιστη ενέργεια δεσμού και το ελάχιστο μήκος δεσμού καθορίζουν τη μέγιστη σταθερότητα του μορίου.

			7.15

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Στο μόριο SOF2 το κεντρικό άτομο (S) έχει 3 δεσμικά και 1 μη δεσμικό ζεύγος ηλεκτρονίων, ως εκ τούτου έχει σχήμα τριγωνικής πυραμίδας.

			[image: ]

			7.16

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Ισοηλεκτρονιακά μόρια ονομάζονται τα μόρια (ή ιόντα) τα οποία έχουν τον ίδιο συνολικό αριθμό ηλεκτρονίων. Γι’ αυτό έχουν παρόμοια ηλεκτρονιακή και γεωμετρική δομή. Στην προκειμένη περίπτωση ισοηλεκτρονιακά είναι τα CN-, N2, [image: ], [image: ] με συνολικό αριθμό ηλεκτρονίων 14.

			7.17

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Με βάση την ηλεκτρονιακή δομή κατά Lewis και τη θεωρία VSEPR η γεωμετρία του μορίου είναι:

			[image: ]

			7.18

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Με βάση την ηλεκτρονιακή δομή κατά Lewis υπερσθενές είναι το μόριο του ClF3

			[image: ]

			7.19

			Σωστή απάντηση: Α 

			Αιτιολόγηση: Το ιόν [image: ] διαθέτει ένα μονήρες ηλεκτρόνιο ως εκ τούτου χαρακτηρίζεται ως ρίζα. 

			7.20

			Σωστή απάντηση: Β 

			Αιτιολόγηση: Το μόριο ΝΟ διαθέτει ένα μονήρες ηλεκτρόνιο, σύμφωνα με την ηλεκτρονιακή δομή κατά Lewis.

			[image: ]

			7.21

			Σωστή απάντηση: Β 

			Αιτιολόγηση: Το μόριο BeCl2 είναι γραμμικό, σύμφωνα με το παρακάτω σχήμα:

			[image: ]

			7.22

			Σωστή απάντηση: Δ 

			Αιτιολόγηση: Με βάση τη γεωμετρία του μορίου και τη συμμετρία των φορτίων του, μη πολικό μόριο είναι το μόριο του CCl4.

			[image: ]

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση 

			7.23

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Σύμφωνα με τις αντιλήψεις του Lewis το μόριο του H2O είναι γραμμικό το οποίο βέβαια είναι εσφαλμένο. Γενικώς, η θεωρία του Lewis δεν δίνει στοιχεία σχετικά με τη γεωμετρία των μορίων.

			7.24

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Το μήκος ενός δεσμού δεν καθορίζεται επακριβώς, καθώς τα άτομα στο μόριο δονούνται συνεχώς. Συνεπώς, η έννοια μήκος δεσμού ανταποκρίνεται στη μέση διαπυρηνική απόσταση.  

			7.25

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Τα δεσμικά ηλεκτρόνια του ηλεκτραρνητικού ατόμου (Cl) καταλαμβάνουν μεγαλύτερο χώρο από ότι τα αντίστοιχα των λιγότερο ηλεκτραρνητικών (H), με αποτέλεσμα τα υπόλοιπα δεσμικά ηλεκτρόνια να απλώνονται περισσότερο, σύμφωνα με το παρακάτω σχήμα:

			[image: ]

			7.26

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Το υγρό οξυγόνο έλκεται από ισχυρό μαγνητικό πεδίο. Το παράδοξο είναι ότι, ενώ το οξυγόνο αποδεικνύεται πειραματικά ότι παρουσιάζει παραμαγνητικές ιδιότητες, δεν έχει μονήρες ηλεκτρόνιο στο μόριο του, σύμφωνα με την ηλεκτρονιακή του δόμηση κατά Lewis. Αυτό αποτελεί απόδειξη ότι η θεωρία του Lewis αδυνατεί να ερμηνεύσει τη μοριακή δομή του Ο2.

			7.27

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Η ενέργεια του δεσμού Ν-Ν στο μόριο Η2Ν-ΝΗ2 είναι περίπου διπλάσια από την ενέργεια του δεσμού Ν-Ν στο μόριο F2Ν-ΝF2 λόγω της υψηλής ηλεκτραρνητικότητας του F.

			7.28

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Η ενέργεια του δεσμού C-H  εκφράζεται από τη χημική εξίσωση: 

			¼ CH4(g) → ¼ C(g) + ½ H2(g)

			7.29

			Σωστό 

			Αιτιολόγηση: Η γεωμετρία του μορίου PCl5 είναι τριγωνική διπυραμίδα, σύμφωνα με το σχήμα:

			[image: ]

			7.30

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Η πλέον πιθανή δομή για το μόριο του ΗΝΟ3 με βάση τους κανόνες του τυπικού φορτίου (θεωρία, ενότητα 7.4) είναι:

			[image: ]

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			7.31

			Απάντηση: Εφαρμόζουμε τους εμπειρικούς κανόνες για τον προσδιορισμό του ηλεκτρονιακού τύπου κατά Lewis. 

			
					Προσθέτουμε τον αριθμό των ηλεκτρονίων σθένους: 1 + 4 + 5 = 10

					Ως κεντρικό άτομο επιλέγεται το άτομο του άνθρακα, καθώς ο άνθρακας είναι λιγότερο ηλεκτραρνητικός από το άζωτο. 

					Συνδέουμε στο κεντρικό άτομο τα περιφερειακά άτομα με απλούς ομοιοπολικούς δεσμούς (δεσμικά ζεύγη ηλεκτρονίων): Η : C : NΟπότε, χρησιμοποιούμε 4 ηλεκτρόνια και περισσεύουν 10 – 4 = 6, δηλαδή, 3 ζεύγη ηλεκτρονίων.


					Τοποθετούμε τα 3 ζεύγη ηλεκτρονίων στο άτομο Ν, ώστε να αποκτήσει οκτάδα ηλεκτρονίων. Ο τύπος όμως αυτός δεν είναι αποδεκτός, καθώς το άτομο του C δεν έχει αποκτήσει οκτάδα ηλεκτρονίων.[image: ]


					Για το λόγο αυτό δοκιμάζουμε το σχηματισμό διπλού ή τριπλού δεσμού μεταξύ των ατόμων C και N, οπότε καταλήγουμε:

			

			[image: ]

			Ο παραπάνω ηλεκτρονιακός τύπος είναι αποδεκτός, αφού όλα τα άτομα στο μόριο έχουν αποκτήσει δομή ευγενούς αερίου.

			7.32

			Απάντηση: Εφαρμόζουμε τους εμπειρικούς κανόνες για τον προσδιορισμό του ηλεκτρονιακού τύπου κατά Lewis.

			
					Κεντρικό άτομο είναι το Cl

					Ο συνολικός αριθμός των ηλεκτρονίων σθένους είναι:1 + 7 + 6 = 14

					Σχηματίζουμε απλούς ομοιοπολικούς μεταξύ των ατόμων: Η – Ο – Cl 

					14 – 4 = 10 (περισσεύουν άλλα 5 ζεύγη ηλεκτρονίων)

					Το άτομο του χλωρίου παίρνει 3 ζεύγη ηλεκτρονίων, ενώ τα υπόλοιπα 2 ζεύγη τοποθε-τούνται στο άτομο του οξυγόνο. Έτσι, καταλήγουμε:

			

			[image: ]

			7.33

			Απάντηση: Με βάση τους κανόνες του Lewis το λιγότερο ηλεκτραρνητικό άτομο (Ν ή Cl) θα είναι το κεντρικό άτομο. Οπότε οι πιθανές δομές του μορίου είναι:

			[image: ]
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			Με βάση τις τιμές του τυπικού φορτίου και τους σχετικούς κανόνες για τον καθορισμό της δομής του μορίου, προκύπτει ότι  η πιο πιθανή μοριακή δομή κατά Lewis είναι η 3.

			7.34

			Απάντηση: Με βάση τη δομή κατά Lewis της μεθυλονιτροζαμίνης (CH3NNO) 

			η ένωση δεν διαθέτει μονήρη ηλεκτρόνια ως εκ τούτου δεν χαρακτηρίζεται ως ρίζα.

			[image: ]

			7.35

			Απάντηση: Η μορφή (1) έχει αμελητέα συμμετοχή στη δομή του μορίου, καθώς δημιουργείται κέντρο υψηλού φορτίου στο Ν. Επίσης, αποκλείεται η δομή 4, καθώς το πλέον ηλεκτραρνητικό άτομο F φέρει θετικό τυπικό φορτίο. Συνεπώς τη μεγαλύτερη συμμετοχή έχουν οι δομές 2 και 3 που έχουν το δεσμό Ν=Ο.

			[image: ]

			7.36

			Απάντηση: Ως γνωστό, το άθροισμα των αριθμών οξείδωσης των ατόμων σε  ένα πολυατομικό ιόν ι-σούται με το φορτίο του ιόντος. Οπότε έχουμε:

			α. 3 (ΑΟΝ) = -1 ⇒ ΑΟΝ = -1/3 

			β. ΑΟMn + 4 (AOO) = -1 ⇒ ΑΟMn + 4 (-2)= -1⇒ ΑΟMn = +7

			7.37

			Απάντηση: Έστω x kJ mol-1 η μέση ενέργεια δεσμού του P-H  και ψ kJ mol-1 η μέση ενέργεια δεσμού P-P. Με βάση τα δεδομένα έχουμε: 3x = 976 kJ mol-1 και 4x + ψ = 1485 kJ mol-1. Λύνοντας το σύστημα των δύο αυτών εξισώσεων καταλήγουμε ότι ψ = 210 kJ mol-1 είναι η μέση ενέργεια του δεσμού P-P.

			7.38

			Απάντηση: Η ηλεκτρονιακή δομή του μεθανικού οξέος δίνεται παρακάτω, όπου σημειώνονται και τα μήκη των δεσμών C=O και C-O.  Ο διπλός δεσμός ως ισχυρότερος έχει και το μικρότερο μήκος.

			[image: ]

			7.39

			Απάντηση: Το μόριο Η2Ο2 δεν είναι γραμμικό, ούτε παρουσιάζει συμμετρία φορτίου, αφού έχει διπολική ροπή. Με βάση τη θεωρία VSEPR η γεωμετρία του μορίου είναι:

			[image: ]

			7.40

			Απάντηση: Ο ηλεκτρονιακός τύπο κατά Lewis του υδραζωτικού οξέος (ΗΝ3) είναι:

			[image: ]

			7.41

			Απάντηση: Ο ηλεκτρονιακός τύπος κατά Lewis του φωσγενίου και η γεωμετρία του μορίου του (επίπεδη τριγωνική) δίνεται στο παρακάτω σχήμα:

			[image: ]

			7.42

			Απάντηση: Οι παρακάτω μεσομερείς δομές, με βάση το τυπικό φορτίο των ατόμων τους, είναι πιο κοντά στην πραγματική δομή του μορίου του υποξειδίου του αζώτου, με επικρατέστερη αυτή που έχει γραφτεί αριστερά που είναι πιο συμβατή με τη μεγαλύτερη ηλεκτραρνητικότητα του οξυγόνου ως προς το άζωτο. Το μόριο του υποξειδίου του αζώτου είναι γραμμικό και μη συμμετρικό.

			[image: ]

			7.43

			Απάντηση: Τα δεσμικά ηλεκτρόνια των ηλεκτραρνητικών ατόμων καταλαμβάνουν μικρότερο χώρο από ότι τα αντίστοιχα των λιγότερο ηλεκτραρνητικών, με αποτέλεσμα τα υπόλοιπα δεσμικά ή ελεύθερα ηλεκτρόνια να απλώνονται περισσότερο. Έτσι, οι γωνίες των δεσμών ελαττώνονται κατά τη σειρά: Η2Ο: 104° < Η2S: 92° < Η2Se: 91° < Η2Te: 90°  επειδή η σειρά ηλεκτραρνητικότητας είναι: Te < Se < S < Ο.

			7.44

			Απάντηση: α) :Ν≡Ν:, β) CH2=C=CH2, γ) Η-F (H:0, F:0), δ) H-Cl, ε) Ca2+O2-, στ) C6Η6 (θεωρία ενότητα 7.5), ζ) [image: ] (θεωρία ενότητα 7.5), η) CH4, [image: ] (θεωρία ενότητα 7.10).
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			8A ΚΒΑΝΤΟΜΗΧΑΝΙΚΗ ΑΝΤΙΛΗΨΗ ΓΙΑ ΤΟΝ ΟΜΟΙΟΠΟΛΙΚΟ ΔΕΣΜΟ - ΘΕΩΡΙΑ ΔΕΣΜΟΥ ΣΘΕΝΟΥΣ – ΣΥΝΟΠΤΙΚΗ ΘΕΩΡΙΑ

			Σύνοψη

			Διατυπώνεται η κβαντική θεωρία Δεσμού Σθένους(VB) που ερμηνεύει τον μοριακό δεσμό. Ορίζονται οι σ (σίγμα) και π (πι) δεσμοί και δίνονται χαρακτηριστικά παραδείγματα μοριακής δόμησης που ερμηνεύονται με τη θεωρία VB. Διατυπώνεται η θεωρία υβριδισμού ως επέκταση της θεωρίας VB και δίνονται τα κυριότερα είδη υβριδικών τροχιακών. Συσχετίζεται ο υβριδισμός με τη γεωμετρία του μορίου. Στο Β΄ μέρος του κεφαλαίου δίνονται ερωτήσεις ανοικτού και κλειστού τύπου για την εμπέδωση της θεωρίας και στο Γ΄ μέρος δί-νονται οι απαντήσεις με αναλυτικές εξηγήσεις για την εμπέδωση της θεωρίας.

			Προαπαιτούμενη γνώση

			Προαπαιτούμενη γνώση είναι η ύλη Λυκείου θετικής κατεύθυνσης

			8.1. Εισαγωγή

			Η ηλεκτρονιακή θεωρία σθένους (ή θεωρία Lewis) αποτελεί την πληρέστερη προ-κβαντική θεωρία για την περιγραφή του χημικού δεσμού. Όμως, η θεωρία αυτή αδυνατεί σε πολλές περιπτώσεις να ερμηνεύσει τη μοριακή δόμηση. Με την ανάπτυξη της κβαντομηχανικής, η ερμηνεία του ομοιοπολικού δεσμού τίθεται σε νέες βάσεις. Για την περιγραφή του ομοιοπολικού δεσμού έχουν διατυπωθεί δύο βασικές θεωρίες:

			
					η θεωρία δεσμού σθένους (valence bond theory)

					η θεωρία των μοριακών τροχιακών (molecular orbital theory) 

			

			Κάθε μοντέλο έχει τα πλεονεκτήματα και τα μειονεκτήματά του. 

			To 1927 οι Heitler και London εφάρμοσαν την κβαντική θεωρία για να ερμηνεύσουν το δεσμό ζεύγους ηλεκτρονίων στο μόριο του υδρογόνου. Η θεωρία αυτή αναπτύχθηκε περαιτέρω, κυρίως από τους Pauling και Slater το 1930, σε μια πλήρη θεωρία που φέρει το όνομα Θεωρία Δεσμού Σθένους και η οποία μπορεί να ερμηνεύσει τη δομή σχεδόν όλων των μορίων.

			Το κύριο χαρακτηριστικό της θεωρίας αυτής είναι ότι συνδυάζει την ιδέα της ύπαρξης δύο ή περισσότερων κοινών ζευγών ηλεκτρονίων μεταξύ ατόμων, όπως αυτή προβλέπεται από την ηλεκτρονιακή θεωρία του σθένους, με την έννοια του τροχιακού, όπως αυτή καθορίζεται από την κβαντομηχανική.

			Να παρατηρήσουμε τα εξής:

			
					Μερικές από τις πιο σημαντικές έννοιες, όπως ο υβριδισμός και ο συντονισμός διατυπώθηκαν αρχικά ως μέρος της θεωρίας του δεσμού σθένους.

					Σύμφωνα με τη θεωρία δεσμού σθένους, τα άτομα σ’ ένα μόριο διατηρούν τον αρχικό τους χαρακτήρα και μόνο τα ηλεκτρόνια που συμμετέχουν στο δεσμό (δεσμικά ηλεκτρόνια) κινούνται στον ενδιάμεσο χώρο και ανήκουν σε όλο το μόριο. Αντίθετα, η θεωρία των μοριακών τροχιακών θεωρεί ολόκληρο το μόριο ως μια μονάδα με όλα τα ηλεκτρόνια κινούμενα υπό την επίδραση όλων των πυρήνων και όλων των άλλων ηλεκτρονίων. Κάθε ηλεκτρόνιο ανήκει δηλαδή σε όλο το μόριο.

					Η ανάπτυξη σχετικών υπολογιστικών τεχνικών (μέσω ηλεκτρονικών υπολογιστών) έχουν δώσει σε πολλές περιπτώσεις το προβάδισμα στη θεωρία των μοριακών τροχιακών για την ερμηνεία της μοριακής δόμησης.

			

			8.2. Ερμηνεία της Μοριακής Δομής του Η2 με Βάση τη Θεωρία Δεσμού Σθένους

			Εξετάζοντας την περίπτωση σχηματισμού ενός ομοιοπολικού δεσμού ανάμεσα σε δύο ηλεκτρόνια του ατόμου υδρογόνου, θεωρούμε ότι το μόριο του H2 προκύπτει με συνένωση δύο ατόμων υδρογόνου Α και Β. Στα απομονωμένα άτομα μπορούμε να ορίσουμε μια κυματοσυνάρτηση ΨΑ(1) για το ηλεκτρόνιο 1 του ατόμου του υδρογόνου Α, και μια άλλη κυματοσυνάρτηση ΨΒ(2) για το ηλεκτρόνιο 2 του υδρογόνου Β. Η δε κυματοσυνάρτηση για το σύστημα είναι: Ψ = ΨΑ(1) · ΨΒ(2)

			Όταν τα άτομα πλησιάσουν για να σχηματίσουν το μόριο του Η2, τότε οι κυματοσυναρτήσεις ΨΑ και ΨΒ μεταβάλλονται, καθώς τα δύο ηλεκτρόνια μπορούν να ανταλλάσσονται. Δηλαδή, το ηλεκτρόνιο 1 μπορεί να βρίσκεται στο άτομο Β και το ηλεκτρόνιο 2 στο άτομο Α. Κατόπιν τούτων η κυματοσυνάρτηση του συστήματος γίνεται: Ψ = ΨΑ(1) · ΨΒ(2) + ΨΑ(2) · ΨΒ(1)

			Η συνάρτηση Ψ είναι η μη κανονικοποιημένη κυματοσυνάρτηση δεσμού σθένους για το δεσμό Η-Η. Ο σχηματισμός του δεσμού οφείλεται στο γεγονός ότι τα δύο ηλεκτρόνια έχουν μεγάλη πιθανότητα να βρεθούν ανάμεσα στους πυρήνες των δύο ατόμων Α και Β το οποίο προκαλεί τη σύνδεσή τους. Μια περισσότερο επιστημονική προσέγγιση είναι να θεωρήσουμε ότι η κυματοσυνάρτηση (κύμα) ΨΑ(1) · ΨΒ(2) συμβάλλει «δημιουργικά» με την κυματοσυνάρτηση ΨΑ(2) · ΨΒ(1), δηλαδή τα ηλεκτρονιακά τους νέφη «προστίθενται». Αυτή η δημιουργική συμβολή προκαλείται από δύο ηλεκτρόνια με αντιπαράλληλα spin και οδηγεί σε χημικό δεσμό. Αν οι δύο κυματοσυναρτήσεις συμβάλλουν «καταστρεπτικά» (αυτό αντιστοιχεί σε δύο ηλεκτρόνια με παράλληλα spin) τότε δεν έχουμε σχηματισμό δεσμού: Ψ = ΨΑ(1) · ΨΒ(2) - ΨΑ(2) · ΨΒ(1)

			8.3. Τα Βασικά Σημεία της Θεωρίας Δεσμού Σθένους

			Οι βασικές αρχές της θεωρίας δεσμού σθένους συνοψίζονται στα εξής σημεία:

			
					Κατά την ανάπτυξη ομοιοπολικού δεσμού ανάμεσα σε δύο άτομα, τα τροχιακά της στιβάδας σθένους του ενός ατόμου επικαλύπτουν τα τροχιακά της στιβάδας σθένους του άλλου. Η επικάλυψη αυτή αφορά ένα ή περισσότερα ζεύγη τροχιακών των δύο ατόμων. 

					Αν στο κάθε τροχιακό που συμμετέχει στο μηχανισμό αυτό της επικάλυψης περιέχεται ένα μονήρες ηλεκτρόνιο, τότε ηλεκτρόνια με αντιπαράλληλα spin δημιουργούν ζεύγη ηλεκτρονίων που ανήκουν και στα δύο άτομα. Η έλξη του ζεύγους ηλεκτρονίων από τους πυρήνες των δύο ατόμων οδηγεί στην ανάπτυξη του δεσμού ανάμεσα τους. 

					Η ισχύς του δεσμού είναι τόσο μεγαλύτερη, όσο ο βαθμός επικάλυψης των τροχιακών αυτών με ένα μονήρες ηλεκτρόνιο είναι μεγαλύτερος (αρχή μέγιστης επικάλυψης).

			

			8.3.1. σ (σίγμα) δεσμοί

			σ (σίγμα) δεσμοί προκύπτουν με επικαλύψεις s-s, s-p και p-p ατομικών τροχιακών κατά τον άξονα που συν-δέει τους πυρήνες των δύο συνδεόμενων ατόμων. Με αυτή τη διεύθυνση εξασφαλίζεται η μεγαλύτερη δυνατή επικάλυψη (αξονική επικάλυψη).

			[image: ]

			Εικόνα 8.1 Δημιουργία σ δεσμού με επικαλύψεις: α) s και s ατομικών τροχιακών β) s και p τροχιακών και γ) pz ατομικών τροχιακών. Στον σ δεσμό ο άξονας του δεσμού (η ευθεία που ενώνει τους πυρήνες των δύο ατόμων) συμπίπτει με τους άξονες συμμετρίας των τροχιακών που επικαλύπτονται.

			8.3.2. π (πι) δεσμοί

			Οι π (πι) δεσμοί προκύπτουν με πλευρικές επικαλύψεις  p-p ατομικών τροχιακών των οποίων οι άξονες είναι παράλληλοι και είναι ασθενέστεροι των σ.

			Να παρατηρήσουμε ότι:

			
					Τα s τροχιακά δεν συμμετέχουν σε π δεσμούς, καθώς δεν είναι δυνατή η πλευρική τους επικάλυψη. 

					Ο π δεσμός δημιουργείται μόνο εφόσον έχει προηγηθεί ο σχηματισμός ενός σ δεσμού.

					Ο σ δεσμός είναι ισχυρότερος του π, καθώς στην πρώτη περίπτωση επιτυγχάνεται μεγαλύτερη επικάλυψη τροχιακών. 

					Στον π δεσμό, ο άξονας, που συνδέει τους δύο πυρήνες των ατόμων βρίσκεται σε επιφάνεια στην οποία δεν έχει πιθανότητα να βρίσκεται το ηλεκτρονιακό νέφος (κομβική επιφάνεια).
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			Εικόνα 8.2 Η επικάλυψη ενός p τροχιακού με ένα p τροχιακό, με παράλληλους άξονες, οδηγεί στο σχηματισμό ενός π δε-σμού.

			8.3.3. Παραδείγματα ερμηνείας δομής μορίων με βάση τη Θεωρία Δεσμού Σθένους

			α. H2: Γράφουμε την ηλεκτρονιακή δομή των ατόμων Η: 1s1

			Μεταξύ του ηλεκτρονίου 1s του ενός ατόμου υδρογόνου και του 1s του άλλου ατόμου δημιουργείται δεσμός σ, όπως φαίνεται στην εικόνα 8.3, ο οποίος κατά τα γνωστά χαρακτηρίζεται από κυλινδρική συμμετρία.
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			Εικόνα 8.3 Ερμηνεία της μοριακής δόμησης του Η2 με βάση τη θεωρία δεσμού σθένους.

			β. HF: Γράφουμε τις ηλεκτρονιακές δομές των ατόμων: 

			1H: 1s1

			9F: 1s2 2s2 2px2 2py2 2pz1

			Μεταξύ του ηλεκτρονίου 1s του ατόμου του υδρογόνου και του 2pz του ατόμου του F δημιουργείται σ δεσμός, ο οποίος ως γνωστόν έχει κυλινδρική συμμετρία, όπως φαίνεται στην εικόνα 8.4.
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			Εικόνα 8.4 Ερμηνεία της μοριακής δόμησης του HF με βάση τη θεωρία δεσμού σθένους.

			8.4. Υβριδισμός (Hybridization)

			Ο σχηματισμός δεσμών με απλή επικάλυψη  ατομικών τροχιακών, σε πολλές περιπτώσεις, αδυνατεί να ερμηνεύσει τη δομή των πολυατομικών μορίων, όπως π.χ. των οργανικών ενώσεων. Μια προωθημένη αντίληψη για την ερμηνεία του ομοιοπολικού δεσμού αποτελεί ο υβριδισμός. Ο υβριδισμός αποτελεί επέκταση της θεωρίας του δεσμού σθένους και αναπτύχθηκε από τον Pauling το 1931. 

			Υβριδισμός είναι ο γραμμικός συνδυασμός (πρόσθεση ή αφαίρεση) ατομικών τροχιακών προς δημιουργία νέων ισότιμων ατομικών τροχιακών (υβριδικών τροχιακών). 

			Τα υβριδικά τροχιακά (hybrid orbitals) είναι αριθμητικά ίσα με τα συνδυαζόμενα ατομικά τροχιακά, διαφέρουν όμως απ’ αυτά ως προς την ενέργεια, τη μορφή και τον προσανατολισμό τους. Έχουν συνολική ενέργεια μικρότερη από το άθροισμα των ενεργειών των συμβαλλόμενων ατομικών τροχιακών, γι’ αυτό ευνοείται ο σχηματισμός τους. 

			Τα υβριδικά τροχιακά έχουν σχήμα ζεύγους ομοαξονικών, αλλά άνισου μεγέθους λοβών. Επίσης, τα ηλεκτρόνια που υπήρχαν στα αρχικά ατομικά τροχιακά, κατανέμονται στα ισάριθμα υβριδικά τροχιακά που αντικατέστησαν, σύμφωνα με τις αρχές  της ηλεκτρονιακής δόμησης, π.χ. την αρχή μέγιστης πολλαπλότητας του Hund. Στα υβριδικά τροχιακά, ο ένας από τους δύο λοβούς του υβριδικού τροχιακού είναι πολύ μεγαλύτερος από τον άλλο γι’ αυτό και ο βαθμός επικάλυψης των υβριδικών τροχιακών με τα ατομικά τροχιακά ενός άλλου ατόμου είναι μεγαλύτερος. Αυτό οδηγεί σε ισχυρότερους δεσμούς.

			8.4.1. Μόρια της μορφής ΑΧ2: sp υβριδισμός ή γραμμικός υβριδισμός

			Για να ερμηνεύσουμε τη μοριακή δόμηση του υδρογονούχου βηρυλλίου (BeΗ2) με τη θεωρία δεσμού σθένους, παίρνουμε αρχικά την ηλεκτρονιακή διαμόρφωση τoυ Be: 

			
					θεμελιώδης κατάσταση: 4Be: 1s2 2s2

					διεγερμένη κατάσταση: 4Be: 1s2 2s1 2px1

					υβριδισμός sp: 4Be: 1s2 (sp)1 (sp)1

			

			Η ενέργεια προώθησης που απαιτείται για τη διέγερση του ατόμου αντλείται από την ενέργεια που εξοικονομείται κατά την ανάπτυξη του χημικού δεσμού (ο σχηματισμός δεσμού είναι εξώθερμο φαινόμενο). 

			Τα s και p ατομικά τροχιακά του ατόμου του Be συνδυάζονται και δημιουργούν δύο νέα ισοδύναμα μεταξύ τους τροχιακά (Εικόνα 8.5α). Τα δύο αυτά νέα τροχιακά ονομάζονται sp υβριδικά τροχιακά και στη δημιουργία τους έχει συνεισφέρει κατά 50% το τροχιακό s και κατά 50% το τροχιακό p. Να παρατηρήσουμε ότι τα sp υβριδικά τροχιακά έχουν ευθύγραμμη διάταξη. Τα δύο sp υβριδικά τροχιακά του Be επικαλύπτουν τα δύο s τροχιακά των ατόμων του H και σχηματίζουν δύο σ δεσμούς στο μόριο του BeH2 (Εικόνα 8.5β).
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			Εικόνα 8.5 α) Από το συνδυασμό ενός 2s και ενός 2p ατομικού τροχιακού σχηματίζονται δύο sp υβριδικά τροχιακά που διατάσσονται ευθύγραμμα. β) Σχηματισμός δύο σ δεσμών με επικάλυψη δύο sp υβριδικών τροχιακών του Be με ισάριθμα s τροχιακά του H για τη δημιουργία του μορίου BeH2.

			8.4.2. Μόρια (ή ιόντα) της μορφής ΑΧ3: sp2 υβριδισμός ή τριγωνικός υβριδισμός

			Για την ερμηνεία της δομής του μορίου BF3, αρχικά γράφουμε  την ηλεκτρονιακή δομή του ατόμου του Β:

			
					θεμελιώδης κατάσταση: 5B: 1s2 2s2 2px1

					διεγερμένη κατάσταση: 5B: 1s2 2s1 2px1 2py1

					υβριδισμός sp2: 5B: 1s2 (sp2)1 (sp2)1(sp2)1

			

			Στο άτομο δηλαδή του Β σχηματίζονται τρία ισότιμα υβριδικά τροχιακά (sp2), με συνδυασμό ενός s και δύο p ατομικών τροχιακών. Τα τροχιακά αυτά έχουν κατά 33,3% χαρακτήρα s και κατά 66,6% p. Tα sp2 υβριδικά τροχιακά έχουν επίπεδη τριγωνική διάταξη (Εικόνα 8.6α). Τα τρία αυτά sp2 υβριδικά τροχιακά του B επικαλύπτουν τα τρία p τροχιακά των ατόμων του F και σχηματίζουν τρεις σ δεσμούς (Εικόνα 8.6β).
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			Εικόνα 8.6 α) Με συνδυασμό ενός s και δύο p ατομικών τροχιακών προκύπτουν τρία sp2 υβριδικά τροχιακά που έχουν επί-πεδη τριγωνική διάταξη. β) Σχηματισμός μορίου BF3.

			8.4.3. Μόρια της μορφής ΑΧ4: sp3 υβριδισμός ή τετραεδρικός υβριδισμός

			Με ανάλογο τρόπο ερμηνεύεται η μοριακή δόμηση και η στερεοχημεία του CH4. Με βάση την ηλεκτρο-νιακή δομή του ατόμου C έχουμε: 

			
					θεμελιώδης κατάσταση: 6C: 1s2 2s2 2px2

					διεγερμένη κατάσταση: 6C: 1s2 2s1 2px1 2py1 2pz1

					υβριδισμός sp3: 6C: 1s2 (sp3)1 (sp3)1(sp3)1(sp3)1

			

			Τα τέσσερα ισότιμα υβριδικά τροχιακά (sp3) που προκύπτουν με συνδυασμό ενός s και τριών p ατομικών τροχιακών είναι κατά 25% s και κατά 75% p και έχουν τετραεδρική διάταξη (Εικόνα 8.7α). 

			Με αυτό τον τρόπο ερμηνεύεται η μοριακή δομή του CH4: σχηματίζονται σ δεσμοί με επικάλυψη των τεσσάρων sp3 υβριδικών τροχιακών του C με τέσσερα s τροχιακά των ατόμων Η (Εικόνα 8.7β).
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			Σχήμα 8.7 α) Με συνδυασμό ενός s και τριών p ατομικών τροχιακών προκύπτουν τέσσερα sp3 υβριδικά τροχιακά που έχουν τετραεδρική διάταξη. β)Ερμηνεία της μοριακής δομής του μεθανίου με βάση τη θεωρία υβριδισμού.

			8.4.4. Μόρια (ή ιόντα) της μορφής ΑΧ5: dsp3 υβριδισμός ή υβριδισμός τριγωνικής διπυραμίδας (ή τετραγωνικής πυραμίδας)

			Στον υβριδισμό dsp3, τα πέντε υβριδικά τροχιακά δεν είναι ισοδύναμα μεταξύ τους και κατευθύνονται στις κορυφές μιας τριγωνικής διπυραμίδας (Εικόνα 8.8α). Τα τρία απ’ αυτά βρίσκονται στο ίδιο επίπεδο, σχηματίζοντας μεταξύ τους γωνία 120° και χαρακτηρίζονται ως ισημερινά τροχιακά (equatorial orbitals). Τα υπόλοιπα δύο τροχιακά είναι κάθετα στο επίπεδο που σχηματίζουν τα προηγούμενα, και χαρακτηρίζονται ως αξονικά τροχιακά (axial orbitals).  

			Με βάση τον υβριδισμό dsp3 ερμηνεύεται η μοριακή δόμηση του PCl5. Στο μόριο του PCl5 το άτομο του φωσφόρου συνδέεται με το καθένα από τα πέντε άτομα χλωρίου με πέντε σ-δεσμούς, οι οποίοι προκύπτουν με επικάλυψη p και dsp3 τροχιακών, όπως φαίνεται στην εικόνα 8.8β. 

			Τέλος, τα υβριδικά τροχιακά dsp3 μπορούν επίσης να κατευθυνθούν στις κορυφές μιας τετραγωνικής πυραμίδας, εφόσον στον υβριδισμό παίρνουν μέρος dx2-y2 τροχιακά.
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			Εικόνα 8.8 α) Σχηματική παρουσίαση της τριγωνικής διπυραμιδικής διάταξης των dsp3 υβριδικών τροχιακών. β) Σχηματική παρουσίαση της μοριακής δόμησης του PCl5

			8.4.5. Μόρια (ή ιόντα) της μορφής ΑΧ6: d2sp3 υβριδισμός ή οκταεδρικός υβριδισμός

			Στον υβριδισμό d2sp3, τα έξι υβριδικά τροχιακά που σχηματίζονται είναι ισοδύναμα μεταξύ τους και κατευθύνονται στις κορυφές ενός κανονικού οκταέδρου (Εικόνα 8.9α). Κατ’ αυτό τον τρόπο ερμηνεύεται η μοριακή δομή του SF6. Στο μόριο του SF6 το άτομο του θείου συνδέεται με το καθένα από τα έξι άτομα φθορίου με έξι σ δεσμούς που προκύπτουν με επικάλυψη p και d2sp3 τροχιακών (Εικόνα 8.9β).
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			Εικόνα 8.9 α) Σχηματική παρουσίαση της οκταεδρικής διάταξης των d2sp3 υβριδικών τροχιακών. β) Ερμηνεία της μοριακής δόμησης του SF6 με βάση τον υβριδισμό dsp3.

			8.5. Ερμηνεία Μοριακής Δόμησης Κορεσμένων και Ακόρεστων Οργανικών Ενώσεων με Υβριδισμό

			8.5.1. Απλός δεσμός μεταξύ ατόμων άνθρακα

			Στην περίπτωση των κορεσμένων οργανικών ενώσεων κάθε άτομο άνθρακα συμμετέχει στο σχηματισμό δεσμών με sp3 υβριδικά τροχιακά. Στα αλκάνια για παράδειγμα, οι δεσμοί C-H  είναι σ δεσμοί και προκύπτουν με επικάλυψη s-sp3, όπως επίσης σ είναι οι δεσμοί C-C, που προκύπτουν με επικάλυψη sp3 με sp3 (Εικόνα 8.10). Ο σ δεσμός C-C, λόγω της κυλινδρικής του συμμετρίας επιτρέπει την ελεύθερη περιστροφή περί τον άξονα του δεσμού, χωρίς να επηρεάζεται ο βαθμός αλληλοεπικάλυψης των sp3 - sp3 υβριδικών τροχιακών. Οι διαφορετικές διατάξεις των ατόμων, οι οποίες προκύπτουν από την περιστροφή γύρω από ένα απλό δεσμό, ονομάζονται διαμορφώσεις, ενώ κάθε συγκεκριμένη διαμόρφωση καλείται διαμορφομερές.
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			Εικόνα 8.10 Σχηματική παρουσίαση της μοριακής δόμησης του αιθανίου (C2H6).

			8.5.2. Διπλός δεσμός μεταξύ ατόμων άνθρακα

			Με βάση τη θεωρία δεσμού σθένους και τον υβριδισμό sp2, μπορούμε να ερμηνεύσουμε το διπλό δεσμό μεταξύ ατόμων άνθρακα , π.χ. στο αιθυλένιο CH2 = CH2. Στο μόριο του αιθυλενίου κάθε άτομο άνθρακα  έχει τρία sp2 υβριδικά τροχιακά και παραμένει ένα τροχιακό p, το οποίο είναι προσανατολισμένο καθέτως προς το επίπεδο των υβριδικών τροχιακών. 

			Ανάμεσα στα άτομα του άνθρακα και στα άτομα του υδρογόνου δημιουργούνται σ δεσμοί με επικάλυψη sp2-s. Τα δύο άτομα C συνδέονται μεταξύ τους με ένα σ δεσμό του τύπου sp2 - sp2 και ένα π που προκύπτει με επικάλυψη pz - pz. Δηλαδή, στο διπλό δεσμό > C = C < ο ένας δεσμός είναι σ και ο άλλος π (Εικόνα 8.11). Ο σ δεσμός είναι πιο σταθερός από τον π. 

			Η περιγραφή του διπλού δεσμού με τον υβριδισμό δικαιολογεί πολλές από τις ιδιότητες του διπλού δεσμού, π.χ. τις αντιδράσεις προσθήκης.
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			Εικόνα 8.11 Σχηματική παρουσίαση της μοριακής δόμησης του αιθυλενίου (C2H4).

			8.5.3. Τριπλός δεσμός μεταξύ ατόμων άνθρακα

			Με ανάλογο σκεπτικό μπορεί να περιγραφεί ο σχηματισμός του τριπλού δεσμού στο ακετυλένιο HC ≡ CH. Στο άτομο του άνθρακα συνδυάζονται δύο ατομικά τροχιακά, ένα s και ένα p και δημιουργούνται δύο sp υβριδικά τροχιακά ενώ περισσεύουν δύο p τροχιακά (py, pz), με ένα μονήρες ηλεκτρόνιο το καθένα. 

			Κατά το σχηματισμό του HC ≡ CH, κάθε άτομο C ενώνεται με σ δεσμό με ένα άτομο Η (επικάλυψη τροχιακών sp-s), ενώ τα δύο άτομα C συνδέονται μεταξύ τους με ένα δεσμό σ (επικάλυψη τροχια-κών sp-p) και δύο π δεσμούς (επικάλυψη τροχιακών p-p), όπως φαίνεται στην εικόνα 8.12.
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			Εικόνα 8.12 Σχηματική παρουσίαση της μοριακής δόμησης του ακετυλενίου (C2H2).
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			8Β ΚΒΑΝΤΟΜΗΧΑΝΙΚΗ ΑΝΤΙΛΗΨΗ ΓΙΑ ΤΟΝ ΟΜΟΙΟΠΟΛΙΚΟ ΔΕΣΜΟ - ΘΕΩΡΙΑ ΔΕΣΜΟΥ ΣΘΕΝΟΥΣ - ΑΣΚΗΣΕΙΣ


			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			8.1 Μεταξύ των ατόμων άνθρακα στο αθρακασβέστιο (CaC2) έχουμε δεσμούς:

			Α. δύο σ και δύο π,

			Β. ένα σ και δύο π,

			Γ. ένα σ και 1 π,

			Δ. δύο σ και 1 π.

			8.2 Η μοριακή δομή του CO2:

			Α. ερμηνεύεται με sp3 υβριδισμό του ατόμου άνθρακα, 

			Β. ερμηνεύεται με sp2 υβριδισμό του ατόμου άνθρακα,

			Γ. ερμηνεύεται με sp υβριδισμό του ατόμου άνθρακα,

			Δ. δεν ερμηνεύεται με υβριδισμό του ατόμου άνθρακα.

			8.3 Το προπαδιένιο (ή αλλένιο) είναι το 1ο μέλος της σειράς των αλκαδιενίων. Στο μόριο του τα άτομα άνθρακα έχουν υβριδισμό: 

			Α. sp και sp3

			Β. sp και sp2

			Γ. μόνο sp2

			Δ. sp2 και sp3

			8.4 Η γεωμετρία μορίου του οποίου το κεντρικό άτομο έχει d2sp3 υβριδισμό είναι: 

			Α. επίπεδη τετραγωνική,

			Β. τετραεδρική, 

			Γ. τριγωνική διπυραμίδα,

			Δ. οκταεδρική.

			8.5 Ο υβριδισμός του 2ου και 3ου ατόμου άνθρακα στο μόριο CH3-CH= C= CH-CH3 είναι: 

			Α. sp και sp3

			Β. sp2 και sp

			Γ. sp2 και sp2

			Δ. sp και sp.

			8.6 Τα dsp2 υβριδικά τροχιακά: 

			Α. έχουν τετραεδρική διάταξη,

			Β. έχουν επίπεδη τετραγωνική διάταξη, 

			Γ. έχουν άλλοτε  τετραεδρική και άλλοτε επίπεδη τετραγωνική διάταξη,

			Δ. δεν σχηματίζονται.

			8.7 Η γεωμετρία του μορίου H2O μπορεί να προσδιοριστεί με:

			Α. τη θεωρία Lewis , 

			Β. τη θεωρία Δεσμού Σθένους χρησιμοποιώντας απλά τροχιακά, 

			Γ. μόνο με τη θεωρία VSEPR, 

			Δ. τη θεωρία Δεσμού Σθένους χρησιμοποιώντας υβριδικά τροχιακά, καθώς και με τη θεωρία VSEPR.

			8.8 Το κεντρικό άτομο του μορίου του οποίου δίνεται η παρακάτω γεωμετρία (πλάγια όψη και κάτοψη) έχει υβριδισμό:

			[image: ]

			Α. sp3 

			Β. dsp2

			Γ. dsp3

			Δ. d2sp3

			8.9 Το άτομο του αζώτου στο ιόν (CH3)4N+ έχει υποστεί υβριδισμό: 

			Α. d2sp

			Β. dsp2

			Γ. sp3

			Δ. η θεωρία του υβριδισμού εφαρμόζεται μόνο για τα μόρια και όχι για τα ιόντα.

			8.10 Ο υβριδισμός των τροχιακών του ατόμου Ν στα ιόντα [image: ], [image: ] και [image: ] είναι αντίστοιχα: 

			Α. sp2, sp3, sp

			Β. sp, sp2, sp3 

			Γ. sp2, sp, sp3 

			Δ. sp, sp3, sp2 

			8.11 Ο υβριδισμός του κεντρικού ατόμου και ο αριθμός των μονήρων ζευγών ηλεκτρονίων του κεντρικού ατόμου στο μόριο POCl3 είναι αντίστοιχα: 

			Α. sp και 0,

			Β. sp2 και 0,

			Γ. sp3 και 0,

			Δ. dsp2 και 1.

			8.12 Σε ποια από τις παρακάτω μετατροπές έχουμε αλλαγές στο είδος του υβριδισμού του κεντρικού ατόμου του μορίου, καθώς και στη γεωμετρία του μορίου: 

			Α. ΝΗ3 → [image: ]

			Β. CH4 → C2H6

			Γ. H2O → H3O+ 

			Δ. BF3 → [image: ]

			8.13 Στο μόριο του ακετυλενίου μεταξύ των ατόμων άνθρακα έχουμε δεσμούς: 

			Α. τρεις σ, 

			Β. δύο σ και ένα π, 

			Γ. ένα σ και δύο π,

			Δ. τρεις π.

			8.14 Ποιο από τα παρακάτω είναι σωστό; 

			Α. Η2Ο sp3 γωνιακή γεωμετρία, 

			Β. Η2Ο sp2 ευθύγραμμη διάταξη,

			Γ. [image: ] dsp2 επίπεδη τετράγωνη γεωμετρία,

			Δ. CH4 dsp2 τετράεδρο.

			8.15 Στο HCOO- οι δύο δεσμοί C-O έχουν το ίδιο μήκος. Πώς δικαιολογείται αυτό;

			Α. Το ανιόν HCOO- έχει δύο μεσομερείς δομές, 

			Β. Τα τροχιακά του άνθρακα είναι υβριδικά,

			Γ. Ο δεσμός C=O είναι ασθενέστερος  του C-O,

			Δ. Το ανιόν έχει προκύψει με απόσπαση ενός πρωτονίου από το μόριο του HCOOH.

			8.16 Το κεντρικό άτομο στο μόριο XeF4 έχει υποστεί υβριδισμό: 

			Α. sp3

			Β. d1sp2 

			Γ. d2sp

			Δ. d2sp3

			8.17 Τι είδος υβριδισμού αναμένεται να έχει το κεντρικό άτομο Ν στο ιόν του αζιδίου ([image: ]): 

			Α. sp3

			Β. sp

			Γ. sp2

			Δ. κανένα είδος. 

			8.18 Σε ποιο από τα παρακάτω μόρια τα άτομα του έχουν επίπεδη γεωμετρική διάταξη;  

			Α. CH3-CH3

			Β. H2C=CH2

			Γ. CH3CH=CH2

			Δ. CH≡CH

			8.19 Με βάση το είδος του υβριδισμού του κεντρικού τους ατόμου να διακρίνετε ποιο από τα παρακάτω μόρια ή ιόντα είναι γραμμικό; 

			Α. [image: ]

			Β. [image: ]

			Γ. OF2

			Δ. SnI2

			8.20 Ποια από τις επόμενες ενώσεις έχει δεσμούς που σχηματίζονται με επικάλυψη sp και p τροχιακών;

			Α. BF3

			Β. BeCl2

			Γ. NH3

			Δ. H2O 

			8.21 Κατά την πλήρη καύση του μεθανίου, τι μεταβολή στον υβριδισμό παθαίνει το άτομο άνθρακα;

			Α. sp3 σε sp,

			Β. sp3 σε sp2,

			Γ. sp2 σε sp,

			Δ. sp2 σε sp3

			8.22 Ο τύπος υβριδισμού του κεντρικού ατόμου και η γεωμετρία του ιόντος ΝΗ2 - είναι:

			A. sp2 υβριδισμός – τριγωνική διάταξη,

			B. sp υβριδισμός – γραμμική διάταξη,

			Γ. sp3 υβριδισμός – τετραεδρική διάταξη,

			Δ. sp2 υβριδισμός – τετραεδρική διάταξη.

			8.23 Η πιθανότερη-σταθερότερη ηλεκτρονιακή δομή για το κροτικό οξύ είναι:

			[image: ]

			A. Η πρώτη δομή, 

			B. Η δεύτερη δομή, 

			Γ. Η τρίτη δομή, 

			Δ. Η τέταρτη δομή.

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση 

			8.24 Εκτός από τους μοριακούς δεσμούς σ (σίγμα) και π (πι) είναι δυνατή η δημιουργία των δεσμών δ (δέλτα) και φ (φι). 

			8.25 Τα υβριδικά τροχιακά είναι ένα είδος μοριακών τροχιακών, αφού ερμηνεύουν τη μοριακή δόμηση.  

			8.26 Ο φωσφόρος (P) και το θείο (S) μπορούν να σχηματίσουν τις  ενώσεις PCl5 και SF6. Αντίθετα, τα ελαφρότερα στοιχεία των ιδίων ομάδων, π.χ. το άζωτο και το οξυγόνο δεν μπορούν να σχηματίσουν τις αντίστοιχες ενώσεις, π.χ. NCl5. 

			8.27 Η μοριακή δομή του CO2 ερμηνεύεται με sp υβριδισμό.

			8.28 Όλα τα υβριδικά τροχιακά έχουν το ίδιο σχήμα, διαφέρουν μόνο ως προς την κατεύθυνσή τους στο χώρο.

			8.29 Η θεωρία δεσμού σθένους μπορεί να ερμηνεύσει τον παραμαγνητισμό που εμφανίζει το μόριο του οξυγόνου.

			8.30 Το σχήμα της αμμωνίας, σύμφωνα με τη θεωρία VSEPR, είναι τριγωνική πυραμίδα.

			8.31 Το σχήμα του ιόντος [image: ] είναι επίπεδο τετραγωνικό. 

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			8.32 α. Σε ποια σημεία πλεονεκτεί η Θεωρία Δεσμού Σθένους σε σχέση με την Ηλεκτρονιακή Θεωρία του Σθένους; β. Ποια είναι τα αδύνατα σημεία της Θεωρίας Δεσμού Σθένους; 

			8.33 α. Γιατί τα υβριδικά τροχιακά σταθεροποιούν το μόριο (ή ιόν); β. Στον υβριδισμό έχουμε προώθηση ηλεκτρονίων σε τροχιακά μεγαλύτερης ενέργειας. Από πού αντλείται η ενέργεια αυτή;

			8.34 Να ερμηνεύσετε τη μοριακή δομή του F2 με βάση τη θεωρία δεσμού σθένους. Δίνεται ότι ο ατομικός αριθμός του F είναι 9.

			8.35 Να ερμηνεύσετε τη μοριακή δομή του Ν2 με βάση τη θεωρία δεσμού σθένους. Δίνεται ότι ο ατομικός αριθμός του Ν είναι 7.

			8.36 Για καθένα από τα παρακάτω μόρια ή πολυατομικά ιόντα, να βρείτε το κεντρικό άτομο, καθώς και το είδος του υβριδισμού που ερμηνεύει τη δόμησή τους: CO2, HONO2, [image: ], [image: ].

			8.37 Να εξετάσετε αν στην παρακάτω αντίδραση: 

			BF3 +NH3 → F3B-NH3

			έχουμε μεταβολή στο είδος του υβριδισμού που εμφανίζεται στα άτομα Β και N.

			8.38 Πόσους σ και πόσους π δεσμούς έχουν τα παρακάτω μόρια; 

			A. Cl-CH2-Cl                          	B. CH2=CHCl

			Γ. CH3-CH=CH-C≡C-H        	Δ. (C≡N)2C=C(C≡N)2

			8.39 Ένα από τα πρώτα φάρμακα για την καταπολέμηση του AIDS είναι η ένωση αζιδοθυμιθιδίνη (ΑΖΤ), της οποίας o συντακτικός τύπος δίνεται παρακάτω:

			[image: ]

			Με βάση τη θεωρία δεσμού σθένους, να δώσετε απάντηση στα παρακάτω ερωτήματα:

			
					Πόσα άτομα άνθρακα έχουν υποστεί sp3 υβριδισμό;

					Πόσα άτομα άνθρακα έχουν υποστεί sp2 υβριδισμό;

					Πόσα άτομα άνθρακα έχουν υποστεί sp υβριδισμό;

					Πόσους σ και πόσους π δεσμούς έχει το μόριο;

					Πόση είναι η γωνία Ν-Ν-Ν στην ομάδα -Ν3;

					Πόση είναι η γωνία Η-Ο-C στην πλευρική ομάδα του πενταμελούς δακτυλίου;

					Τι είδος υβριδισμό παρουσιάζει το άτομο του οξυγόνου στην ομάδα –CH2OH;

			

			8.40 Παρακάτω δίνεται σχηματικά η στερεοχημεία του μορίου XeF2. Να προσδιορίσετε το είδος των υβριδικών τροχιακών του κεντρικού ατόμου σε συσχετισμό με τη γεωμετρία του μορίου, καθώς και το είδος των δεσμών Xe – F που σχηματίζονται.

			[image: ]

			8.41 Το μεθανικό οξύ (ή μυρμηκικό οξύ) έχει τον παρακάτω συντακτικό τύπο στον οποίο αναγράφονται και οι γωνίες δεσμών. Να προσδιοριστούν τα είδη του υβριδισμού και να ερμηνεύσετε τους δεσμούς που σχηματίζονται.

			[image: ]

			8.42 Να ερμηνεύσετε με βάση τον υβριδισμό του κεντρικού ατόμου τους δεσμούς και τη γεωμετρία του μορίου CΟ.

			8.43 Να συμπληρώσετε τον παρακάτω πίνακα:
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			8Γ ΚΒΑΝΤΟΜΗΧΑΝΙΚΗ ΑΝΤΙΛΗΨΗ ΓΙΑ ΤΟΝ ΟΜΟΙΟΠΟΛΙΚΟ ΔΕΣΜΟ - ΘΕΩΡΙΑ ΔΕΣΜΟΥ ΣΘΕΝΟΥΣ - ΛΥΣΕΙΣ ΑΣΚΗΣΕΩΝ

			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			8.1

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Με βάση το συντακτικό τύπο του ανθρακασβεστίου, μεταξύ των ατόμων άνθρακα αναπτύσσεται τριπλός δεσμός (2π και 1σ). 

			[image: ]

			8.2

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Το μόριο του CO2 είναι γραμμικό. Η μοριακή του δομή ερμηνεύεται με γραμμικό (ή sp) υβριδισμό το ατόμου του άνθρακα.

			8.3

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Στο μόριο του CH2=C=CH2 το 1° άτομο άνθρακα έχει υποστεί sp2 υβριδισμό, το 2° άτομο άνθρακα sp υβριδισμό και το 3° άτομο άνθρακα sp2 υβριδισμό. Η μεθοδολογία που ακολουθούμε για την εύρεση του είδους των υβριδικών τροχιακών είναι εξής: α. Γράφουμε την ηλεκτρονιακή δομή κατά Lewis, β. Εφαρμόζουμε τη θεωρία VSEPR, γ. Στη γεωμετρία αντιστοιχούμε το κατάλληλο είδος υβριδισμού, π.χ. στην τριγωνική διάταξη αντιστοιχεί ο sp2 υβριδισμός.

			8.4

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Βλέπε θεωρία ενότητα 8.4.

			8.5

			Σωστή απάντηση: B

			Αιτιολόγηση: Βλέπε μεθοδολογία στην απάντηση της άσκησης 8.3.

			8.6

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Στον υβριδισμό dsp2 τα τέσσερα υβριδικά τροχιακά είναι ισοδύναμα και κατευθύνονται στις γωνίες ενός επίπεδου τετραγώνου, σχηματίζοντας μεταξύ τους γωνία 90°. Με τον υβριδισμό αυτό ερμηνεύονται για παράδειγμα οι δομές των ιόντων: [image: ] και [image: ].

			8.7

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Η γεωμετρία του μορίου H2O (τετραεδρική διάταξη των ζευγών ηλεκτρονίων και γωνιακή διάταξη των ατόμων του) μπορεί να προσδιοριστεί με τη θεωρία Δεσμού Σθένους χρησιμοποιώντας υβριδικά τροχιακά, καθώς και με τη θεωρία VSEPR. 

			8.8

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: d2sp3 ή οκταεδρικός υβριδισμός.

			8.9

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Βλέπε αιτιολόγηση ερωτήματος 8.3. Η θεωρία του υβριδισμού εφαρμόζεται και για τα μοριακά ιόντα.

			8.10

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Τούτο προκύπτει με βάση τις ηλεκτρονιακές δομές κατά Lewis και την αιτιολόγηση που δίνεται στην άσκηση 8.3.

			[image: ]

			8.11

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Τούτο προκύπτει με βάση τις ηλεκτρονιακές δομές και την αντίστοιχη γεωμετρία που προκύπτει από τη θεωρία VSEPR.

			[image: ]

			8.12

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Με βάση τη γεωμετρία του μορίου BF3 (επίπεδη τριγωνική) προκύπτει ότι ο υβριδισμός του Β είναι sp2, ενώ με βάση τη τετραεδρική διάταξη του μοριακού ιόντος [image: ] προκύπτει ότι ο υβριδισμός του Β είναι sp3.

			[image: ]

			8.13

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Βλέπε θεωρία, ενότητα 8.5 και εικόνα 8.12.

			8.14

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Βλέπε αιτιολόγηση άσκησης 8.7.

			8.15

			Σωστή απάντηση: A

			Αιτιολόγηση: Βλέπε μεσομέρεια, ενότητα 7.5.

			[image: ]

			8.16

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Το μόριο XeF4, με βάση τη δομή κατά Lewis, έχει τη μορφή ΑΧ4Ε2. Συνεπώς, η διάταξη των δεσμών γύρω από το κεντρικό άτομο (Xe) είναι οκταεδρική, σύμφωνα με τη θεωρία VSEPR, η οποία αντιστοιχεί στον υβριδισμό d2sp3 των τροχιακών του κεντρικού ατόμου Xe.

			[image: ]

			8.17

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Με βάση την ηλεκτρονιακή δομή κατά Lewis και τη θεωρία VSEPR η γεωμετρία του μορίου είναι ευθύγραμμη, δηλαδή έχουμε sp υβριδισμό.

			[image: ]

			8.18

			Σωστή απάντηση: B 

			Αιτιολόγηση: Στο μόριο του αιθενίου τα δύο άτομα του άνθρακα έχουν υποστεί υβριδισμό sp2. (Βλέπε θεωρία, ενότητα 8.5, εικόνα 8.11). 

			8.19  

			Σωστή απάντηση: Α 

			Αιτιολόγηση: Τα ατομικά τροχιακά του ατόμου ιωδίου (Ι) στο μοριακό ιόν ICl- έχουν υποστεί υβριδισμό sp (ή γραμμικό υβριδισμό). 

			8.20

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Το BeCl2 είναι γραμμικό μόριο. Τα 2s και 2p ατομικά τροχιακά υφίστανται υβριδισμό σχηματίζοντας δύο sp ατομικά τροχιακά. Αυτά τα sp τροχιακά επικαλύπτονται με τα p τροχιακά των ατόμων χλωρίου.

			8.21

			Σωστή απάντηση: A

			Αιτιολόγηση: Με βάση τις δομές Lewis και την VSEPR το μεθάνιο έχει τετραεδρική διάταξη (sp3), ενώ το σχηματιζόμενο CO2 με δύο διπλούς δεσμούς έχει γραμμική διάταξη (sp).

			8.22

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Στηριζόμενοι  στη δομή κατά Lewis και τη θεωρία VSEPR

			8.23

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Με βάση τις τιμές των τυπικών φορτίων των ατόμων (βλέπε κεφ. 7, ενότητα 7.4).

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση

			8.24

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Εκτός από τους μοριακούς δεσμούς σ (σίγμα) και π (πι) είναι δυνατή, σε σπανιότερες περιπτώσεις, η δημιουργία των δεσμών δ (δέλτα) ή φ (φι), με πλευρική επικάλυψη και των τεσσάρων λοβών των ατομικών τροχιακών d ή f.

			8.25

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Τα υβριδικά τροχιακά είναι ατομικά και όχι μοριακά τροχιακά, αφού σχηματίζονται στο ίδιο άτομο, προτού να σχηματιστούν χημικοί δεσμοί με άλλα άτομα.

			8.26

			Σωστό 

			Αιτιολόγηση: Ο φωσφόρος (P) και το θείο (S) μπορούν να υποστούν υβριδισμό dsp3 και d2sp3, αντίστοιχα. Έτσι, δικαιολογείται ο σχηματισμός των ενώσεων PCl5 και SF6. Την ίδια δυνατότητα έχουν και τα βαρύτερα στοιχεία των ίδιων ομάδων του περιοδικού συστήματος, π.χ. As και Se. Αντίθετα, τα ελαφρότερα στοιχεία των ιδίων ομάδων, π.χ. το άζωτο και το οξυγόνο, δεν σχηματίζουν τις αντίστοιχες ενώσεις, π.χ. NCl5, αφού το άζωτο και το οξυγόνο δεν έχουν d ηλεκτρόνια.

			8.27

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Η ευθύγραμμη γεωμετρική διάταξη του CO2 μπορεί να ερμηνευθεί με τον sp υβριδισμό (γραμμικό υβριδισμό) των τροχιακών του κεντρικού ατόμου άνθρακα στο μόριο.  

			8.28

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Βλέπε θεωρία, ενότητα 8.4. 

			8.29

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Ούτε η θεωρία Lewis, ούτε η θεωρία δεσμού σθένους μπορούν να δικαιολογήσουν τον παραμαγνητισμό που εμφανίζει το μόριο του οξυγόνου. Τούτο μπορεί να γίνει μόνο με τη θεωρία των μοριακών τροχιακών.  

			8.30

			Σωστό 

			Αιτιολόγηση: Σωστό γιατί στην  ΝΗ3 το Ν έχει 4 ζεύγη ηλεκτρονίων από τα οποία το ένα είναι μη δεσμικό.

			8.31

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Λάθος, διότι με βάση τη δομή του κατά Lewis και τη VSEPR είναι επίπεδο τριγωνικό

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			8.32

			Απάντηση: α. Η θεωρία Δεσμού Σθένους αίρει τις αδυναμίες της Ηλεκτρονιακής θεωρίας του Σθένους (αποκλίσεις οκτάδας), ενώ συμφωνεί με τη θεωρία VSEPR και τα πειραματικά  δεδομένα για τον καθορισμό της γεωμετρίας των μορίων (ή ιόντων). 

			β. (ι) Αδυνατεί να ερμηνεύσει τη δομή μορίων (ή ιόντων) με δεσμούς ενός ηλεκτρονίου, π.χ. [image: ]. 

			(ιι) Σε πολλές περιπτώσεις για την ερμηνεία της μοριακής δομής επικαλείται το φαινόμενο του συντονισμού. 

			(ιιι) Δεν μπορεί να δικαιολογήσει ορισμένες ιδιότητες, όπως τον παραμαγνητισμό του μορίου του οξυγόνου.

			8.33

			Απάντηση: α. Στα υβριδικά τροχιακά ο ένας από τους δύο λοβούς είναι πολύ μεγαλύτερος από τον άλλο γι’ αυτό και ο βαθμός επικάλυψης των υβριδικών τροχιακών με τα ατομικά τροχιακά ενός άλλου ατόμου είναι μεγαλύτερος. Αυτό οδηγεί σε ισχυρότερους δεσμούς κατά συνέπεια σε σταθερότερα μόρια. 

			β. Από το κέρδος αυτό σε επικάλυψη των τροχιακών αντλείται και η ενέργεια προώθησης των ηλεκτρονίων που οδηγεί στον υβριδισμό.  

			8.34

			Απάντηση: Γράφουμε την ηλεκτρονιακή δομή του  ατόμου 9F: 1s22s22px22py22pz1. Μεταξύ του ηλεκτρονίου 2pz του ενός ατόμου F και του 2pz του άλλου ατόμου F δημιουργείται δεσμός σ, ο οποίος έχει κυλινδρική συμμετρία, όπως φαίνεται στο παρακάτω σχήμα.

			[image: ]

			8.35

			Απάντηση: Γράφουμε την ηλεκτρονιακή δομή του  ατόμου 7Ν: 1s22s22px12py12pz1. Κάθε άτομο Ν διαθέτει τρία p τροχιακά με μονήρη ηλεκτρόνια. Το ένα τροχιακό επικαλύπτεται με το αντίστοιχο του άλλου ατόμου κατά τον άξονα που συνδέει τους πυρήνες, σχηματίζοντας έναν σ δεσμό. Απομένουν δύο ακόμη p τροχιακά με μονήρη ηλεκτρόνια, τα οποία με πλευρική p-p επικάλυψη δημιουργούν δύο π δεσμούς, όπως δείχνει το παρακάτω σχήμα.

			[image: ]

			8.36

			Απάντηση: C: sp, Ν: sp2, Cl: sp3, Β: sp3.

			8.37

			Απάντηση: Στην αντίδραση BF3 + NH3 → F3B - NH3 έχουμε μεταβολή στο είδος υβριδισμού που παρουσιάζουν τα άτομα Β και Ν. B: sp2 → sp3 και N: sp3 → sp3

			8.38

			Απάντηση: Στο μόριο του Cl-CH2-Cl έχουμε 4 απλούς δεσμούς (4 σ δεσμούς). Στο μόριο CH2=CHCl έχουμε 4 απλούς και 1 διπλό δεσμό (5 σ και 1 π δεσμό). Στο μόριο CH3-CH=CH-C≡C-H έχουμε 8 απλούς, 1 διπλό και 1 τριπλό δεσμό (10σ και 3π δεσμούς). Στο μόριο (C≡N)2C=C(C≡N)2 έχουμε 4 απλούς δεσμούς, 1 διπλό και 4 τριπλούς δεσμούς (9σ και 9π δεσμούς).

			8.39

			Απάντηση: 

			
					5 άτομα άνθρακα έχουν υποστεί sp3 υβριδισμό.  

					4 άτομα άνθρακα έχουν υποστεί sp2 υβριδισμό.

					Κανένα άτομο άνθρακα δεν έχει υποστεί sp υβριδισμό.

					Το μόριο έχει 33σ και 5π δεσμούς.

					Η γωνία Ν-Ν-Ν στην ομάδα -Ν3 είναι 180°.

					Η γωνία Η-Ο-C στην πλευρική ομάδα του πενταμελούς δακτυλίου είναι 109°.

					Το άτομο του οξυγόνου στην ομάδα –CH2OH παρουσιάζει sp3 υβριδισμό. 

			

			8.40

			Απάντηση: Με βάση τη γεωμετρία του μορίου που είναι τριγωνική διπυραμίδα προκύπτει ότι ο υβριδισμός των τροχιακών του κεντρικού ατόμου (Xe) του μορίου είναι dsp3. Ο δεσμός Xe-F είναι σ (σίγμα) που σχηματίζεται με επικάλυψη των dsp3 υβριδικών τροχιακών του κεντρικού ατόμου Xe με τα px τροχιακά του ατόμου F.

			8.41

			Απάντηση: Οι γωνίες 118° και 124° υποδηλώνουν sp2 (τριγωνικό) υβριδισμό, ενώ η γωνία 108° υποδηλώνει sp3 (τετραεδρικό) υβριδισμό. Οι απλοί δεσμοί είναι σ, ενώ ο διπλός δεσμός αποτελείται από ένα σ και ένα π δεσμό.

			8.42

			Απάντηση: Η ηλεκτρονιακή δομή κατά Lewis του μορίου CO είναι :C≡O:

			και με βάση τη θεωρία VSEPR έχει ευθύγραμμη διάταξη, οπότε ο υβριδισμός είναι sp:

			[image: ]

			Απάντηση:

			CH4: τετραεδρική, sp3, 109,5°, 

			[image: ]: τετραεδρική, sp3, 109,5°, 

			NF3: τριγωνική πυραμίδα, sp3, <109,5°,

			F2O: γωνιακή, sp3, <109,5°

			H3O+: τριγωνική πυραμίδα, sp3, <109,5°
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			9Α Η ΘΕΩΡΙΑ ΤΩΝ ΜΟΡΙΑΚΩΝ ΤΡΟΧΙΑΚΩΝ - ΣΥΝΟΠΤΙΚΗ ΘΕΩΡΙΑ

			Σύνοψη

			Στο Α΄ μέρος του κεφαλαίου διατυπώνεται συνοπτικά η κβαντική θεωρία των μοριακών τροχιακών (MO) για την  ερμηνεία της μοριακής δόμησης. Ορίζονται τα δεσμικά και αντιδεσμικά μοριακά τροχιακά, τα σ και π μοριακά τροχιακά καθώς και τα άρτια και περιττά μοριακά τροχιακά. Εφαρμόζεται η μέθοδος του γραμμικού συνδυασμού των ατομικών τροχιακών (LCAO) για την ερμηνεία του μορίου του Η2. Ερμηνεύεται η δόμηση των ομοιοπυρηνικών διατομικών μορίων της 1ης και 2ης περιόδου του περιοδικού πίνακα με βάση τη θεωρία των ΜΟ, δίνοντας σχετικά παραδείγματα. Στο Β΄ μέρος του κεφαλαίου δίνονται ερωτήσεις ανοικτού και κλειστού τύπου και στο Γ΄ μέρος δίνονται οι απαντήσεις των ερωτήσεων με αναλυτικές εξηγήσεις για την εμπέδωση της θεωρίας.

			Προαπαιτούμενη γνώση

			Προαπαιτούμενη γνώση είναι η ύλη Γ΄ Λυκείου Χημείας θετικής κατεύθυνσης και αυτή των προηγούμενων κεφαλαίων αυτού του βιβλίου.

			9.1. Εισαγωγή

			Την ίδια περίπου εποχή  που οι Heitler, London και Pauling ανέπτυσσαν τη θεωρία Δεσμού Σθένους (Valence Bond,VB), θεμελιώθηκε μια νέα αντίληψη για την ερμηνεία του χημικού δεσμού: η θεωρία των Μοριακών Τροχιακών (Molecular Orbital, MO). Η κβαντική αυτή θεωρία αναπτύχθηκε το 1932, κυρίως από τους Hund και Mulliken.

			9.1.1. Τα βασικά σημεία της θεωρίας των μοριακών τροχιακών

			
					Ο χημικός δεσμός μεταξύ ατόμων προκαλείται λόγω επικάλυψης τροχιακών τους, είτε αυτά είναι απλά, είτε υβριδικά. 

					Όσο μεγαλύτερος είναι ο βαθμός επικάλυψης, τόσο ισχυρότερος είναι ο δεσμός.

					Η επικάλυψη, σύμφωνα με τη κβαντομηχανική, ισοδυναμεί με τη συμβολή δύο κυμάνσεων. Η επικάλυψη μπορεί να είναι είτε «δημιουργική», αν οι κυμάνσεις είναι σε φάση, ή «καταστρεπτική», αν οι κυμάνσεις είναι σε αντίθετη φάση. Έτσι, προκύπτουν αντίστοιχα τα δεσμικά μοριακά τροχιακά (bonding molecular orbital, BMO) και τα αντιδεσμικά μοριακά τροχιακά (antibonding molecular orbital, AMO).

					Η επικάλυψη είναι σημαντική μόνο εφόσον τα επικαλυπτόμενα ατομικά τροχιακά έχουν παραπλήσιες ενέργειες και περίπου την ίδια συμμετρία.

					Ο αριθμός των μοριακών τροχιακών είναι όσος ο αριθμός των συνδυαζόμενων ατομικών τροχιακών από τα οποία προκύπτουν. 

					Τα μοριακά τροχιακά είναι για τα μόρια ότι τα ατομικά τροχιακά για τα άτομα. Προσδιορίζουν δηλαδή περιοχές του χώρου, όπου βρίσκονται με μεγάλη πιθανότητα τα ηλεκτρόνια δύο ή περισσότερων πυρήνων. 

					Τα μοριακά τροχιακά, όπως τα ατομικά, έχουν ορισμένο σχήμα, μέγεθος και ενέργεια.

					Το σύνολο των ηλεκτρονίων των συμβαλλόμενων ατόμων κατανέμονται στα μοριακά τροχιακά, σύμφωνα με τις αρχές της ηλεκτρονιακής δόμησης (αρχή ελάχιστης ενέργειας, απαγορευτική αρχή του Pauli, κανόνας του Hund). Έτσι, κάθε μοριακό τροχιακό μπορεί να έχει ένα ή δύο (με αντιπαράλληλο spin) ή κανένα ηλεκτρόνιο.

					Η παρουσία ηλεκτρονίων σε μοριακά τροχιακά χαμηλής ενέργειας συμβάλλει στη σταθερότητα του συστήματος, δηλαδή, στη δημιουργία δεσμού.

					Τάξη δεσμού (bond order, ΒΟ) είναι ο αριθμός των δεσμών που υφίστανται ανάμεσα σε δύο άτομα (π.χ. απλός, διπλός ή τριπλός) και ορίζεται ως το μισό της διαφοράς του αριθμού των ηλεκτρονίων, τα οποία είναι σε δεσμικά τροχιακά από τον αριθμό των ηλεκτρονίων που βρίσκονται σε αντιδεσμικά τροχιακά. Ισχύει δηλαδή:

			

			ΒΟ = (nb - na) /2

			όπου, 

			nb: ο αριθμός των δεσμικών ηλεκτρονίων.

			nα: ο αριθμός των αντιδεσμικών ηλεκτρονίων.

			9.2. Δεσμικά και Αντιδεσμικά Μοριακά Τροχιακά

			Μοριακό τροχιακό είναι η κυματοσυνάρτηση ενός ηλεκτρονίου που κινείται υπό την επίδραση των πυρηνικών έλξεων και της μέσης άπωσης των άλλων ηλεκτρονίων. 

			Ακριβής προσδιορισμός των μοριακών τροχιακών είναι δυνατός με επίλυση της εξίσωσης Schrödinger μόνο για το μονοηλεκτρονιακό σύστημα [image: ]. Στα πολυηλεκτρονιακά συστήματα (μόρια ή ιόντα) θα πρέπει να γίνουν κατάλληλες προσεγγίσεις.

			9.2.1. Οι συνηθέστερες προσεγγίσεις στη θεωρία των Μοριακών Τροχιακών

			
					Η κυματοσυνάρτηση (Ψ) Ν ηλεκτρονίων ενός μορίου, μπορεί να θεωρηθεί ως το γινόμενο Ν
κυματοσυναρτήσεων ενός ηλεκτρονίου. Δηλαδή, Ψ = Ψ(1)·Ψ(2)….Ψ(Ν)όπου, 
Ψ(1): η κυματοσυνάρτηση του ηλεκτρονίου (1)
Ψ(2): η κυματοσυνάρτηση του ηλεκτρονίου (2) κ.ο.κ.
Αυτές οι μονοηλεκτρονιακές κυματοσυναρτήσεις ονομάζονται μοριακά τροχιακά.
Όπως στα άτομα, έτσι και στα μόρια, το τετράγωνο της κυματοσυνάρτησης (Ψ2) δίνει τη συνάρτηση πιθανότητας (κατανομή πιθανότητας) του ηλεκτρονίου στο μόριο.


					Όταν το ηλεκτρόνιο είναι κοντά στον πυρήνα ενός ατόμου, τότε η κυματοσυνάρτηση του (μοριακό τροχιακό) συμπίπτει με αυτή ενός ατόμου (ατομικό τροχιακό).

					Τα μοριακά τροχιακά προκύπτουν με γραμμικό συνδυασμό ατομικών τροχιακών (Linear Combination of Atomic Orbitals, LCAO).

					Στην απλούστερη μορφή της, η θεωρία των Μοριακών Τροχιακών, συνδυάζει τα ατομικά τροχιακά των ηλεκτρονίων σθένους των ατόμων για το σχηματισμό των μοριακών τροχιακών.

					Η ηλεκτρονιακή δόμηση στα μόρια ακολουθεί:α. την αρχή της ελάχιστης ενέργειας,
β. την απαγορευτική αρχή του Pauli (κάθε μοριακό τροχιακό χωράει το πολύ δύο ηλεκτρόνια).
γ. την αρχή μέγιστης πολλαπλότητας του Hund (ηλεκτρόνια που κατανέμονται σε μοριακά τροχιακά ίσης ενέργειας, έχουν κατά προτίμηση παράλληλα spin).


			

			9.2.2. Εφαρμογή της μεθόδου LCAO για το μόριο του Η2

			Όταν τα δύο άτομα υδρογόνου είναι απομακρυσμένα, σε απόσταση πάνω από 10 Å, τότε καμία αξιόλογη αλληλεπίδραση μεταξύ των ηλεκτρονιακών τους νεφών δεν λαμβάνει χώρα. Καθώς τα άτομα πλησιάζουν αρχίζει η επικάλυψη των τροχιακών τους που οδηγεί σε αύξηση της ηλεκτρονιακής πυκνότητας ανάμεσα στους πυρήνες των ατόμων. Όταν η πυκνότητα του ηλεκτρονιακού νέφους είναι μεγάλη στο χώρο μεταξύ των πυρήνων και μικρή έξω απ’ αυτόν, τότε σχηματίζεται χημικός δεσμός. Αντίθετα, όταν το μεγαλύτερο μέρος του ηλεκτρονιακού νέφους βρίσκεται έξω από το χώρο μεταξύ των πυρήνων, τότε το μόριο τείνει να διασπαστεί.

			Δεσμικό μοριακό τροχιακό (bonding molecular orbital, BMO) είναι το μοριακό τροχιακό που συγκεντρώνει τη μέγιστη ηλεκτρονιακή πυκνότητα ανάμεσα στους πυρήνες των συνδεόμενων ατόμων, μειώνοντας έτσι την ενεργειακή στάθμη του συστήματος.

			Αντιδεσμικό μοριακό τροχιακό (antibonding molecular orbital, AMO) είναι το μοριακό τροχιακό στο οποίο αντιστοιχεί ελάχιστη ηλεκτρονιακή πυκνότητα ανάμεσα στους πυρήνες του ατόμου, οπότε προκύπτει αποσταθεροποίηση του μορίου (αύξηση της ενεργειακής στάθμης του συστήματος).

			Ο σχηματισμός μοριακών τροχιακών για την ερμηνεία του μορίου του Η2 απεικονίζεται στην εικόνα 9.1. Το δεσμικό τροχιακό στην περίπτωση αυτή χαρακτηρίζεται σ μοριακό τροχιακό, ενώ το αντιδεσμικό χαρακτηρίζεται σ* μοριακό τροχιακό και έχει μια κομβική επιφάνεια ή κομβικό επίπεδο (nodal plane) μεταξύ των πυρήνων, όπου η μοριακή κυματική συνάρτηση αλλάζει πρόσημο. Γενικεύοντας έχουμε:

			σ μοριακό τροχιακό ονομάζεται το τροχιακό που είναι κυλινδρικά  συμμετρικό ως προς τον άξονα που συνδέει τους δύο πυρήνες (διαπυρηνικός άξονας), και ο αντίστοιχος δεσμός που προκύπτει ονομάζεται σ δεσμός.

			[image: ]

			Εικόνα 9.1 Σχηματική παρουσίαση του σ μοριακού τροχιακού (κάτω) και σ* μοριακού τροχιακού (πάνω).

			Στην εικόνα 9.2α δίνεται  η γραφική παράσταση της ενέργειας των σ και σ* μοριακών τροχιακών σε συνάρτηση με τη διαπυρηνική τους απόσταση. Όπως φαίνεται στην εικόνα, καθώς τα άτομα πλησιάζουν, η ενέργεια του δεσμικού τροχιακού συνεχώς ελαττώνεται και το σημείο στο οποίο αποκτά την ελάχιστη τιμή αντιστοιχεί στο μήκος του δεσμού (απόσταση ισορροπίας). 

			Οι σχετικές ενέργειες των δύο μοριακών τροχιακών (σ και σ*) συνήθως δίνονται στην απόσταση ισορροπίας. Η δε ενέργεια του δεσμικού μοριακού τροχιακού είναι μικρότερη απ’ αυτή των ατομικών τροχιακών κατά ΔΕ, ενώ αυτή του αντιδεσμικού τροχιακού είναι μεγαλύτερη κατά το ίδιο ποσό ΔΕ, όπως φαίνεται στην εικόνα 9.2β. Η ενέργεια ΔΕ ονομάζεται ενέργεια ανταλλαγής και εξαρτάται από τη φύση των συνδεόμενων ατόμων, π.χ. έχει άλλη τιμή για το μόριο Η2 και άλλη για το μόριο F2.

			[image: ]

			Εικόνα 9.2 α. Γραφική παράσταση της ενέργειας των σ και σ* μοριακών τροχιακών σε συνάρτηση με τη διαπυρηνική τους απόσταση. β. Οι σχετικές ενέργειες των δύο μοριακών τροχιακών σ και σ*.

			9.3. Μοριακά Τροχιακά για Ομοιοπυρηνικά Διατομικά Μόρια (ή Ιόντα) της 1ης Περιόδου του Περιοδικού Πίνακα

			9.3.1. Μοριακό ιόν [image: ]

			Το απλούστερο διατομικό ιόν είναι το [image: ] το οποίο σχηματίζεται μεταξύ ενός ατόμου Η και του ιόντος Η+. Η επικάλυψη των 1s τροχιακών του Η και Η+ οδηγεί στην ανάπτυξη ενός δεσμικού (σ1s) και ενός αντιδεσμικού (σ*1s) μοριακού τροχιακού. Σύμφωνα με την αρχή της ελάχιστης ενέργειας το μοναδικό ηλεκτρόνιο του μοριακού ιόντος τοποθετείται στο δεσμικό μοριακό τροχιακό, όπως φαίνεται στο διάγραμμα ενεργειακών επιπέδων των μοριακών τροχιακών (Εικόνα 9.3). 

			Συνεπώς, η ηλεκτρονιακή δομή του [image: ] είναι: (σ1s)1 και η τάξη του δεσμού είναι: ΒΟ = (1-0)/2 =1/2.

			[image: ]

			Εικόνα 9.3 Ενεργειακό διάγραμμα μοριακών τροχιακών του μοριακού ιόντος [image: ].

			9.3.2. Μόριο He2

			Το ενεργειακό διάγραμμα των ατομικών και μοριακών τροχιακών για το σχηματισμό του μορίου He2 δίνεται στην εικόνα 9.4. Η ηλεκτρονιακή δομή του He2 είναι: (σ1s)2(σ*1s)2 και η τάξη του δεσμού: ΒΟ = (2-2)/2 = 0. Κατά συνέπεια το μόριο είναι τόσο ασταθές, ώστε να είναι πρακτικά ανύπαρκτο.

			[image: ]

			Εικόνα 9.4 Ενεργειακό διάγραμμα μοριακών τροχιακών του μορίου He2.

			9.4. Μοριακά Τροχιακά για Ομοιοπυρηνικά Διατομικά Μόρια (ή Ιόντα) της 2ης Περιόδου του Περιοδικού Πίνακα

			Στα άτομα της 2ης περιόδου, τα ηλεκτρόνια που βρίσκονται στο 1s τροχιακό (που είναι πολύ κοντά στον πυρήνα) έχουν μικρή ενέργεια, γι’αυτό και τα ηλεκτρόνια αυτά δεν παίζουν σημαντικό ρόλο στο σχηματισμό των δεσμών. Έτσι, λαμβάνονται υπόψη μόνο τα ηλεκτρόνια των 2s και 2p τροχιακών. Από τους συνδυασμούς των 2s και 2p ατομικών τροχιακών προκύπτουν για ένα διατομικό μόριο συνολικά οκτώ μοριακά τροχιακά.

			Από το συνδυασμό του 2s τροχιακού του ενός ατόμου με το 2s του άλλου ατόμου προκύπτει ένα σ2s δεσμικό τροχιακό (2sA + 2sB) και ένα σ*2s αντιδεσμικό μοριακό τροχιακό (2sA - 2sB). Επίσης, τα 2pz τροχιακά των δύο ατόμων επικαλύπτονται και σχηματίζονται ένα σ2p δεσμικό τροχιακό (2pzA + 2pzB) και ένα σ*2p αντιδεσμικό τροχιακό (2pzA - 2pzB). Ο συνδυασμός των τροχιακών 2px του ενός ατόμου με το αντίστοιχο 2px του άλλου ατόμου οδηγεί σε ένα νέο είδος μοριακών τροχιακών: τα π (πι) μοριακά τροχιακά (Εικόνα 9.5).

			[image: ]

			Εικόνα 9.5 Σχηματισμός μοριακών τροχιακών από το συνδυασμό 2p ατομικών τροχιακών για ομοιοπυρηνικά διατομικά μόρια. Οι διακεκομμένες γραμμές παριστάνουν κομβικά επίπεδα (επίπεδα μηδενικής ηλεκτρονιακής πυκνότητας).

			Από το συνδυασμό των 2px τροχιακών προκύπτουν: το π2p δεσμικό μοριακό τροχιακό (2pxA + 2pxB) και το π*2p αντιδεσμικό μοριακό τροχιακό (2pxA -2pxB). Με την ίδια λογική συνδυάζονται τα 2py ατομικά τροχιακά. Οι έξι διαφορετικοί τύποι μοριακών τροχιακών που προκύπτουν από τα px, py και pz ατομικά τροχιακά των ατόμων ενός διατομικού μορίου απεικονίζονται στην εικόνα 9.5.

			9.4.1. Είδη μοριακών τροχιακών

			Α. Με βάση τη συμμετρία τους ως προς τον άξονα που συνδέει τους πυρήνες των δύο ατόμων τα μοριακά τροχιακά διακρίνονται σε:

			σ μοριακά τροχιακά τα οποία προκύπτουν με επικάλυψη ατομικών τροχιακών κατά τον άξονα που συνδέει τα κέντρα των δύο πυρήνων, π.χ. s+s, s+p, s+d, pz+pz, dz2+dz2.

			π μοριακά τροχιακά τα οποία προκύπτουν με πλευρική (παράλληλη) επικάλυψη ατομικών τροχιακών, π.χ. py+py, px+px, px+dxz, dyz+dyz. Στα τροχιακά αυτά ο διαπυρηνικός άξονας βρίσκεται σε κομβική επιφάνεια. Ο αντίστοιχος δεσμός που προκύπτει ονομάζεται π δεσμός.

			Β.  Με βάση το κέντρο συμμετρίας (κέντρο μορίου) τα μοριακά τροχιακά διακρίνονται σε:

			συμμετρικά ή άρτια μοριακά τροχιακά (gerade, g) στα οποία η κυματοσυνάρτηση δεν αλλάζει πρόσημο κατά την αναστροφή ως προς το κέντρο του μορίου. 

			ασύμμετρα ή περιττά μοριακά τροχιακά (ungerade, u) στα οποία η κυματοσυνάρτηση αλλάζει πρόσημο κατά την αναστροφή ως προς το κέντρο του μορίου. 

			9.4.2. Ενεργειακές στάθμες μοριακών τροχιακών

			Η ενέργεια των μοριακών τροχιακών προσδιορίζεται αφενός μεν από το βαθμό επικάλυψης τους, αφετέρου από τις σχετικές ενέργειες των συνδυαζόμενων ατομικών τροχιακών (Εικόνα 9.6).

			[image: ]

			Εικόνα 9.6 Μεταβολή της ενέργειας των ατομικών τροχιακών 2s και 2p κατά μήκος της 2ας περιόδου του Π.Π.

			Όταν η διαφορά ενέργειας μεταξύ των 2s και 2p ατομικών τροχιακών είναι μικρή (π.χ. 180 kJ mol-1), τότε η ενεργειακή διάταξη των μοριακών τροχιακών ακολουθεί την εξής σειρά:

			σ1s< σ*1s< σ2s< σ*2s< π2px = π2py < σ2pz< π*2px = π*2py < σ*2pz

			Όταν η διαφορά ενέργειας ανάμεσα στα 2s και 2p είναι μεγάλη (π.χ. 2000 kJ mol-1), οι σχετικές ενέργειες των μοριακών τροχιακών ακολουθούν την εξής σειρά: 

			σ1s< σ*1s< σ2s< σ*2s< σ2pz< π2px = π2py< π*2px = π*2py < σ*2pz

			Παρακάτω δίνονται χαρακτηριστικά παραδείγματα με τις ηλεκτρονιακές δομές διατομικών μορίων της 2ης περιόδου. 

			Μόριο βορίου (B2)

			Το άτομο του βορίου έχει την ηλεκτρονιακή διαμόρφωση: 1s22s2 2px1

			Tο μόριο του βορίου έχει την παρακάτω ηλεκτρονιακή δόμηση, αφού κάθε μοριακό τροχιακό χωράει δύο ηλεκτρόνια (Εικόνα 9.7): 

			B2 : (σ1s)2(σ*1s)2(σ2s)2(σ*2s)2(π2px)1(π2py)1

			Με βάση τη δομή αυτή προκύπτει ότι το μόριο του Β2 είναι παραμαγνητικό, καθώς έχει δύο μονήρη (ασύζευκτα) ηλεκτρόνια με παράλληλο spin, σύμφωνα με τον κανόνα του Hund. Η τάξη του δεσμού είναι:  ΒΟ= (6-4)/2 = 1. Ο απλός αυτός δεσμός αποτελείται από δύο μισούς π δεσμούς.

			[image: ]

			Εικόνα 9.7 Ενεργειακό διάγραμμα μοριακών τροχιακών για το μόριο B2.

			Μόριο οξυγόνου (Ο2)

			Η ηλεκτρονιακή διαμόρφωση του ατόμου του οξυγόνου είναι: 8Ο: 1s22s2 2px2 2py1 2pz1 

			Το μόριο του οξυγόνου έχει την ηλεκτρονιακή δόμηση.

			Ο2: (σ1s)2(σ*1s)2(σ2s)2(σ*2s)2(σ2pz)2 (π2px)2(π2py)2(π*2px)1(π*2py)1

			Η τάξη του ομοιοπολικού δεσμού είναι: ΒΟ = (10-6)/2 =2. Έχουμε δηλαδή ένα διπλό δεσμό που συγκροτείται από ένα σ και δύο π δεσμούς του ενός ηλεκτρονίου. Έτσι, λόγω των δύο μονήρων ηλεκτρονίων, ερμηνεύεται ο παραμαγνητισμός του οξυγόνου. Να υπενθυμίσουμε ότι ο παραμαγνητισμός του Ο2 έχει αποδειχθεί πειραματικά, ωστόσο, δεν μπορούσε  να δικαιολογηθεί ούτε με την ηλεκτρονιακή θεωρία σθένους του Lewis, ούτε με τη θεωρία δεσμού σθένους.
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			9Β Η ΘΕΩΡΙΑ ΤΩΝ ΜΟΡΙΑΚΩΝ ΤΡΟΧΙΑΚΩΝ - ΑΣΚΗΣΕΙΣ



			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			9.1 Ποιος από τους από τους παρακάτω συνδυασμούς ατομικών τροχιακών οδηγεί σε δεσμό;

			[image: ]

			Α. οι α), β) και γ),

			Β. μόνο οι α) και β),

			Γ. μόνο ο γ),

			Δ. κανένας.

			9.2 Η ενέργεια του δεσμού Η-Η στο μόριο Η2 είναι 436 kJ mol-1. Η ενέργεια δεσμού του μοριακού ιόντος [image: ] είναι περίπου: 

			Α. 436 kJ mol-1

			Β. 500 kJ mol-1

			Γ. 400 kJ mol-1

			Δ. 218 kJ mol-1

			9.3 Αν το μήκος του δεσμού Ν-Ν στο μόριο Ν2 είναι 109 pm αριθμός, τότε το μήκος του δεσμού του μοριακού ιόντος [image: ] είναι: 

			Α. μεγαλύτερο από 109 pm,

			Β. μικρότερο από 109 pm, 

			Γ. ίσο με 109 pm,

			Δ. απροσδιόριστο, αφού δεν είναι δυνατός ο σχηματισμός του μοριακού ιόντος [image: ].

			9.4 Από τις επικαλύψεις των παρακάτω ατομικών τροχιακών προκύπτουν σ μοριακά τροχιακά στις περιπτώσεις:

			[image: ]

			Α. δ, ε, στ, η, 

			Β. α, η,

			Γ. α, ζ, η

			Δ. α, στ, ζ, η.

			9.5 Ποια από τα παρακάτω μοριακά τροχιακά χαρακτηρίζονται ως περιττά;

			[image: ]

			Α. β, γ, στ, η

			Β. α, γ, δ, ε, ζ

			Γ. α, δ, ε, ζ

			Δ. ζ, η.

			9.6 Τα δ μοριακά τροχιακά προκύπτουν:

			Α. με αξονική επικάλυψη δύο λοβών των d ατομικών τροχιακών,

			Β. με παράλληλη επικάλυψη δύο λοβών των d ατομικών τροχιακών,

			Γ. με παράλληλη επικάλυψη των λοβών υβριδικών τροχιακών,

			Δ. με παράλληλη επικάλυψη και των τεσσάρων λοβών των d ατομικών τροχιακών.

			9.7 Με βάση τη θεωρία των μοριακών τροχιακών η τάξη του δεσμού του μορίου C2 είναι:

			Α. 1,

			Β. 2,

			Γ. 3,

			Δ. 0 .

			9.8 Η ενέργεια του δεσμού Ν-Ν στο μόριο του Ν2 είναι 942 kJ mol-1 και το μόριο είναι διαμαγνητικό. Το ιόν [image: ] έχει τα εξής χαρακτηριστικά :

			Α. η ενέργεια δεσμού είναι μεγαλύτερη από 942 kJ mol-1 και είναι παραμαγνητικό, 

			Β. η ενέργεια δεσμού  είναι μικρότερη από 942 kJ mol-1 και είναι παραμαγνητικό,

			Γ. η ενέργεια δεσμού είναι μεγαλύτερη από 942 kJ mol-1 και είναι διαμαγνητικό,

			Δ. η ενέργεια δεσμού  είναι μικρότερη από 942 kJ mol-1 και είναι διαμαγνητικό,

			9.9 Όταν το μόριο ενός διατομικού μορίου χάνει ένα ηλεκτρόνιο, τότε η ενέργεια του δεσμού: 

			Α. μειώνεται, 

			Β. αυξάνεται,

			Γ. παραμένει σταθερή,

			Δ. άλλοτε αυξάνεται και άλλοτε μειώνεται. 

			9.10 Από τα ιόντα [image: ], [image: ] και [image: ], που περιέχονται αντίστοιχα στις ενώσεις Na2O2, KO2 και PtO2F6 παραμαγνητικά είναι τα: 

			Α. [image: ], [image: ] και [image: ]

			Β. [image: ] και [image: ]

			Γ. [image: ] και [image: ] 

			Δ. [image: ] και [image: ] 

			9.11 Στο μόριο του βουτανονιτριλίου έχουμε τους εξής μοριακούς δεσμούς: 

			Α. 10σ και 2π,

			Β. 10σ και 1π,

			Γ. 11σ και 2π,

			Δ. 12σ και 1π.

			9.12 Το μόριο του οξυγόνου Ο2 είναι: 

			Α. διαμαγνητικό σύμφωνα με τα πειραματικά δεδομένα και τη θεωρία VB,

			Β. διαμαγνητικό σύμφωνα με τα πειραματικά δεδομένα και τη θεωρία MO,.

			Γ. παραμαγνητικό σύμφωνα με τα πειραματικά δεδομένα και τη θεωρία VB, 

			Δ. παραμαγνητικό σύμφωνα με τα πειραματικά δεδομένα και τη θεωρία MO.

			9.13 Ποιο από τα παρακάτω μόρια ή ιόντα είναι πολύ πιθανόν να υπάρχει, σύμφωνα με τη θεωρία των Μοριακών Tροχιακών;

			A. Be2

			B. He2

			Γ. Li2

			Δ. [image: ]

			9.14 Ποια είναι η τάξη δεσμού στο μοριακό Ν2, σύμφωνα με τη θεωρία των Μοριακών Τροχιακών;

			Α. 3/2

			Β. 2

			Γ. 5/2

			Δ. 3

			9.15 Ποιο από τα ακόλουθα μόρια είναι παραμαγνητικό σύμφωνα με τη θεωρία των Μοριακών Τροχιακών;

			Α. Ν2

			Β. Ο2

			Γ. Li2

			Δ. Η2

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση

			9.16 Όταν το ηλεκτρόνιο είναι κοντά στον πυρήνα ενός ατόμου, τότε μοριακό τροχιακό συμπίπτει με ατομικό τροχιακό.

			9.17 Τα σ μοριακά τροχιακά μπορούν να σχηματιστούν μόνο με επικαλύψεις s ατομικών τροχιακών. 

			9.18 Σε κάθε αντιδεσμικό μοριακό τροχιακό υπάρχει κομβική επιφάνεια ανάμεσα στους δύο πυρήνες.

			9.19 Τα μοριακά τροχιακά ομοιάζουν πολύ με τα υβριδικά τροχιακά, αφού και στις δύο περιπτώσεις τα τροχιακά αυτά  προκύπτουν με γραμμικό συνδυασμό ατομικών τροχιακών.

			9.20 Η ηλεκτρονιακή δόμηση στα μόρια ακολουθεί τις ίδιες αρχές με αυτές της ατομικής δόμησης, δηλαδή: την αρχή της ελάχιστης ενέργειας, την απαγορευτική αρχή του Pauli και την αρχή μεγίστης πολλαπλότητας του Hund. 

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			9.21 Ποια είναι τα σπουδαιότερα κοινά σημεία και ποιες οι βασικές διαφορές στην ερμηνεία του χημικού δεσμού με βάση τη θεωρία δεσμού σθένους και τη θεωρία των μοριακών τροχιακών; 

			9.22 Ποια στοιχεία του 2ας περιόδου του Π.Π απαντούν στην πρότυπη τους κατάσταση υπό μορφή διατομικών μορίων;

			9.23 Το ίον καρβιδίου ([image: ]) απαντάται σε ενώσεις ηλεκτροθετικών μετάλλων, όπως είναι το ανθρακασβέστιο (CaC2). Να γράψετε την ηλεκτρονιακή διαμόρφωση του μοριακού ιόντος [image: ] και να προσδιορίσετε την τάξη του δεσμού C-C. Πειραματικές μετρήσεις έχουν δείξει ότι το μήκος του δεσμού C - C στο CaC2 είναι 119 pm. Είναι η τιμή  αυτή η αναμενόμενη; Αν όχι, πού αποδίδεται η παρατηρούμενη απόκλιση; Δίνεται ότι ο ατομικός αριθμός του C είναι 6.

			9.24 Το μόριο Ne2 δεν υπάρχει. Να προσδιορίσετε την τάξη του δεσμού [image: ] και να σχολιάσετε αν το ιόν αυτό υπάρχει. Κάτω από ποιες συνθήκες μπορεί να παραχθεί το ιόν αυτό; Δίνεται ο ατομικός αριθμός του νέου: 10.

			9.25 Γιατί η τάξη του δεσμού δεν μπορεί να είναι πάνω από 3; Γιατί δηλαδή δεν υπάρχει τετραπλός δεσμός στα μόρια ή μοριακά ιόντα; Να δικαιολογήσετε την απάντηση σας με βάση τη θεωρία των μοριακών τροχιακών.

			9.26 Να περιγράψετε το σχηματισμό του διατομικού μορίου C2:

			α. με τη θεωρία του Lewis,

			β. με τη θεωρία των μοριακών τροχιακών.

			Υπάρχει συμφωνία των δύο θεωριών ως προς τον προσδιορισμό της τάξης του δεσμού του C2; Αν όχι, ποια από τις δύο θεωρίες προσεγγίζει καλύτερα τον προσδιορισμό αυτό.

			9.27 Το μόριο του Ν2 έχει εξαιρετικά μεγάλη σταθερότητα επειδή η ενέργεια δεσμού Ν-Ν είναι πολύ μεγάλη. Περιμένετε να ισχύει το ίδιο και για τα μοριακά ιόντα [image: ] και [image: ]; Να δικαιολογήσετε την απάντηση σας.
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			9Γ Η ΘΕΩΡΙΑ ΤΩΝ ΜΟΡΙΑΚΩΝ ΤΡΟΧΙΑΚΩΝ - ΛΥΣΕΙΣ ΑΣΚΗΣΕΩΝ

			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			9.1

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Μόνο ο συνδυασμός pz+s οδηγεί σε δεσμό, καθώς η συμμετρία των τροχιακών επιτρέπει τη μεγίστη επικάλυψη τους.

			9.2

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Η τάξη δεσμού του μορίου Η2 είναι 1, ενώ η τάξη του δεσμού στο μοριακό ιόν [image: ] είναι ½. Συνεπώς η ενέργεια δεσμού στο μοριακό ιόν αναμένεται να είναι περίπου 436/2 kJ mol-1.

			9.3

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Σύμφωνα με τη θεωρία μοριακών τροχιακών η τάξη του δεσμού στο [image: ] είναι 2,5, ενώ η τάξη του δεσμού του μορίου Ν2 είναι 3. Επίσης είναι γνωστό ότι όσο μικραίνει η ισχύς του δεσμού, τόσο μεγαλώνει το μήκος του δεσμού.

			9.4

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Το σ μοριακό τροχιακό είναι κυλινδρικά συμμετρικό ως προς τον άξονα που συνδέει τους δύο πυρήνες (διαπυρηνικός άξονας). Τούτο προκύπτει με αξονική επικάλυψη των ατομικών τροχιακών.

			9.5

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Βλέπε συνοπτική θεωρία, ενότητα 9.4.

			9.6

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Τα δ μοριακά τροχιακά προκύπτουν με παράλληλη επικάλυψη και των τεσσάρων λοβών των d ατομικών τροχιακών, π.χ dxy+dxy, dx2-y2+dx2-y2.

			9.7

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Tο μόριο του άνθρακα C2 έχει την ηλεκτρονιακή δόμηση: (σ1s)2(σ*1s)2(σ2s)2(σ*2s)2(π2px)2(π2py)2. Η τάξη του δεσμού είναι: ΒΟ = (8-4) / 2 = 2. Στο μόριο δηλαδή του άνθρακα τα δύο άτομα άνθρακα ενώνονται με ένα διπλό δεσμό. Ο διπλός αυτός δεσμός έχει την ιδιομορ-φία να συγκροτείται από δύο π δεσμούς.

			9.8

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Η τάξη του δεσμού Ν2 είναι 3 και του [image: ] 2,5. Κατά συνέπεια έχει μικρότερη ενέργεια δεσμού το ιόν [image: ]. Με βάση τη δόμηση του ιόντος [image: ]: (σ1s)2(σ*1s)2(σ2s)2(σ*2s)2(π2px)2(π2py)2(σ2pz)2(π*2px)1 προκύπτει ότι το ιόν είναι παραμαγνητικό (έχει μονήρες ηλεκτρόνιο). 

			9.9

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Η τάξη του δεσμού ορίζεται: ΒΟ = (nb-na) / 2

			όπου, 

			nb: ο αριθμός των δεσμικών ηλεκτρονίων. και

			nα: ο αριθμός των αντιδεσμικών ηλεκτρονίων.

			Όταν το ηλεκτρόνιο που χάνει το μόριο είναι δεσμικό, τότε η τάξη του δεσμού μειώνεται και κατά συνέπεια η ενέργεια δεσμού μειώνεται. Το αντίθετο συμβαίνει αν το ηλεκτρόνιο που απομακρύνεται είναι αντιδεσμικό. 

			9.10

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Με βάση την ηλεκτρονιακή δόμηση των ιόντων που προκύπτει από την εφαρμογή της θεωρίας των μοριακών τροχιακών τα ιόντα [image: ] και [image: ] διαθέτουν μονήρη ηλεκτρόνια, άρα είναι παραμαγνητικά. 

			9.11

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Στο μόριο του CH3-CH2-CH2-C≡N έχουμε 7 σ δεσμούς sp3-s, 2 σ δεσμούς sp3-sp3, 1 σ δεσμό sp-px και 2 π δεσμούς py – py και pz - pz.

			9.12

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Η ηλεκτρονιακή διαμόρφωση του ατόμου του οξυγόνου είναι: 

			8Ο: 1s22s2 2px2 2py1 2pz1

			Tο μόριο του οξυγόνου έχει την ηλεκτρονιακή δόμηση (εικόνα 9.31).

			Ο2: (σ1s)2(σ*1s)2(σ2s)2(σ*2s)2(σ2pz)2 (π2px)2(π2py)2(π*2px)1(π*2py)1

			Λόγω των δύο μονήρων ηλεκτρονίων, ερμηνεύεται ο παραμαγνητισμός του οξυγόνου. Ο παραμαγνητι-σμός του Ο2 έχει αποδειχθεί πειραματικά, ωστόσο, δεν μπορούσε  να δικαιολογηθεί ούτε με την ηλεκτρονιακή θεωρία σθένους του Lewis, ούτε με τη θεωρία δεσμού σθένους.

			9.13

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Η τάξη δεσμού για το Li2 είναι 1, ενώ για όλα τα άλλα είδη είναι μηδενική.

			9.14

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Η τάξη δεσμού του Ν2 είναι 3 (βλέπε θεωρία, ενότητα 9.4). 

			9.15

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Με βάση τη δόμηση, σύμφωνα με τη θεωρία των μοριακών τριχιακάων, μόνο το μόριο του οξυγόνου έχει δύο μονήρη ηλεκτρόνια. Τα υπόλοιπα μόρια έχουν συζευγμένα ζεύγη ηλεκτρονίων. 

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση

			9.16

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Όταν το ηλεκτρόνιο είναι κοντά στον πυρήνα ενός ατόμου, τότε η κυματοσυνάρτηση του (μοριακό τροχιακό) συμπίπτει με αυτή ενός ατόμου (ατομικό τροχιακό).

			9.17

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: σ μοριακά τροχιακά μπορούν να σχηματιστούν και με συνδυασμούς ατομικών τροχιακών υψηλότερης ενέργειας από s, φτάνει να έχουν κυλινδρική συμμετρία γύρω από τον διαπυρηνικό άξονα. Για παράδειγμα σ δεσμοί σχηματίζονται με επικαλύψεις: s + p, s + d, pz + pz, dz2 + dz2. 

			9.18

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Σε κάθε αντιδεσμικό μοριακό τροχιακό υπάρχει κομβική επιφάνεια ανάμεσα στους δύο πυρήνες (όπου η πιθανότητα εύρεσης του ηλεκτρονίου είναι μηδενική). 

			9.19

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Τα μοριακά τροχιακά προκύπτουν με γραμμικό συνδυασμό ατομικών τροχιακών διαφορετικών ατόμων, ενώ τα υβριδικά τροχιακά προκύπτουν με γραμμικό συνδυασμό τροχιακών του ίδιου ατόμου.

			9.20

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Βλέπε θεωρία, ενότητα 9.2.

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			9.21

			Απάντηση: Τα κυριότερα κοινά σημεία ανάμεσα στις δύο θεωρίες VB και ΜΟ είναι: α) προσεγγιστικές θεωρίες, β) επικάλυψη τροχιακών, γ) συσσώρευση ηλεκτρονιακού φορτίου ανάμεσα στους πυρήνες.

			Οι κυριότερες διαφορές είναι: α) στη θεωρία των ΜΟ όλα τα ηλεκτρόνια ανήκουν από κοινού στο μόριο, β) η θεωρία ΜΟ αντιμετωπίζει το χημικό δεσμό (ομοιοπολικό και ιοντικό) ενιαία γ) η θεωρία VB αναφέρεται στη σύζευξη ηλεκτρονίων με αντίθετα spin, δ) η θεωρία VΒ χρησιμοποιεί ευρύτατα τα υβριδικά τροχιακά.

			9.22

			Απάντηση: Τα μόρια Ν2, Ο2 και F2, καθώς αποτελούν τις σταθερότερες μορφές των αντίστοιχων στοιχείων τους σε συνθήκες: 1 atm και 298 Κ. 

			9.23

			Απάντηση: Το ιόν του καρβιδίου είναι ισοηλεκτρονιακό με το μόριο N2. Συνεπώς η ηλεκτρονιακή του διαμόρφωση είναι: 

			[image: ] : (σ1s)2(σ*1s)2(σ2s)2(σ*2s)2(π2px)2(π2py)2(σ2pz)2 και η τάξη του δεσμού: ΒΟ = (10-4)/2 =3.

			Το μήκος του δεσμού είναι πολύ κοντά στην αναμενόμενη τιμή (του Ν2 είναι 110 pm). Η μικρή απόκλιση που παρατηρείται αποδίδεται στο αρνητικό φορτίο –2 του ιόντος το οποίο ενισχύει τις διηλεκτρονιακές απώσεις, με αποτέλεσμα να αυξάνεται το μήκος του δεσμού σε 119 pm.

			9.24

			Απάντηση: Με βάση τη θεωρία των μοριακών τροχιακών η μοριακή του δόμηση του [image: ] είναι:

			(σ1s)2(σ*1s)2(σ2s)2(σ*2s)2(σ2pz)2 (π2px)2(π2py)2(π*2px)2(π*2py)2(σ*2pz)1

			και η τάξη του δεσμού είναι: ΒΟ = (10-9)/2 =0,5

			Κατά συνέπεια το ιόν έχει κάποια σταθερότητα σε σχέση με το Ne. Μπορεί να σχηματιστεί σε σωλήνες εκκενώσεως. 

			9.25

			Απάντηση: Για να έχουμε τετραπλό δεσμό θα πρέπει να έχουμε τέσσερα διαδοχικά δεσμικά μοριακά τροχιακά, χωρίς να παρεμβάλλεται αντιδεσμικό μοριακό τροχιακό. Αυτό όμως δεν είναι δυνατό να συμβεί.

			9.26

			Απάντηση: Οι δύο θεωρίες δεν συμφωνούν. Με βάση τη θεωρία του Lewis ο δεσμός είναι τετραπλός, ενώ με βάση τη θεωρία των μοριακών τροχιακών είναι διπλός. Τα πειραματικά δεδομένα (μήκος και ενέργεια δεσμού) συνηγορούν υπέρ της θεωρίας των μοριακών τροχιακών.

			9.27

			Απάντηση: Ναι, η τάξη δεσμού του [image: ] είναι 2,5 και του [image: ] είναι 2, με βάση τη μοριακή τους δόμηση.
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			10Α ΚΡΥΣΤΑΛΛΙΚΗ ΔΟΜΗ ΚΑΙ ΔΕΣΜΟΣ ΜΕΤΑΛΛΩΝ - ΣΥΝΟΠΤΙΚΗ ΘΕΩΡΙΑ

			Σύνοψη

			Στο Α΄ μέρος του κεφαλαίου απαριθμούνται οι χαρακτηριστικές ιδιότητες των μετάλλων και δίνονται τα συ-νηθέστερα κρυσταλλικά συστήματα στα οποία δομούνται τα μέταλλα. Διατυπώνεται η θεωρία των ελεύθερων ηλεκτρονίων και με βάση αυτή ερμηνεύεται ο μεταλλικός χαρακτήρας: η θερμική και ηλεκτρική αγωγιμότητα, η μεταλλική λάμψη, το φωτοηλεκτρικό και το θερμοϊοντικό φαινόμενο. Διατυπώνεται η θεωρία των ζωνών, η κβαντική θεωρία για την ερμηνεία του μεταλλικού δεσμού, και με βάση αυτή γίνεται διάκριση μεταξύ των μονωτών, ημιαγωγών και αγωγών. Στο Β΄ μέρος του κεφαλαίου δίνονται ερωτήσεις ανοικτού και κλειστού τύπου και στο Γ΄ δίνονται οι απαντήσεις των ερωτήσεων και αναλυτικές εξηγήσεις για την εμπέδωση της θεωρίας.

			Προαπαιτούμενη γνώση

			Προαπαιτούμενη γνώση είναι η ύλη των πρώτων κεφαλαίων αυτού του βιβλίου.

			10.1. Εισαγωγή

			Τα μέταλλα καλύπτουν πάνω από τα τρία τέταρτα του περιοδικού πίνακα. Ωστόσο, η διάκριση των στοιχείων σε μέταλλα και αμέταλλα είναι αυθαίρετη, ενώ τα στοιχεία που παρουσιάζουν ενδιάμεσες ιδιότητες μεταξύ μετάλλων και αμετάλλων ονομάζονται ημιμέταλλα ή μεταλλοειδή (Εικόνα 10.1).

			[image: ]

			Εικόνα 10.1 Θέση μετάλλων,  αμετάλλων και μεταλλοειδών (ή ημιμετάλλων) στο περιοδικό πίνακα. Στα μεταλλοειδή ορισμένες φορές περιλαμβάνονται και τα στοιχεία Po και Se.

			Τα μέταλλα χαρακτηρίζονται από τις παρακάτω ιδιότητες που είναι γνωστές ως ο μεταλλικός χαρακτήρας:

			
					Έχουν μικρή ενέργεια ιοντισμού.

					Έχουν υψηλή θερμική και ηλεκτρική αγωγιμότητα.

					Έχουν μεγάλη σκληρότητα (μηχανική ισχύ).

					Είναι ελατά (σχηματίζουν λεπτά φύλλα) και όλκιμα (σχηματίζουν σύρματα). 

					Έχουν χαρακτηριστική λάμψη.

					Έχουν υψηλά σημεία τήξης και σημεία ζέσης.

					Έχουν μεγάλη πυκνότητα.

			

			Οι παραπάνω ιδιότητες μπορούν να ερμηνευθούν με βάση το μεταλλικό δεσμό, ο οποίος είναι ένας μη εντοπισμένος χημικός δεσμός που οδηγεί στη συγκρότηση κρυστάλλων. Οι δομικές μονάδες των μεταλλικών κρυστάλλων είναι άτομα μετάλλων τα οποία μπορούν να θεωρηθούν ως συμπαγείς σφαίρες που εφάπτονται και συγκρατούνται μεταξύ τους με ισχυρές δυνάμεις. Για το λόγο αυτό τα μέταλλα έχουν υψηλά σημεία τήξης και μεγάλες πυκνότητες.

			Η διερεύνηση των κρυσταλλικών στερεών γίνεται κατά κύριο λόγο με περίθλαση ακτίνων Χ. Η μονάδα ενός κρυσταλλικού σώματος είναι γνωστή ως στοιχειώδης κυψελίδα ή μονάδα κυψελίδας (unit cell). Η μονάδα κυψελίδας καθορίζεται από τρεις ακμές: a, b, c και τρεις γωνίες: α, β, γ που σχηματίζονται ανάμεσα στις ακμές a και b, a και c, b και c, αντίστοιχα. Για παράδειγμα στο κυβικό σύστημα έχουμε: a = b = c και α = β = γ = 90º, ενώ στο εξαγωνικό σύστημα: a = b ≠ c και α = β = 90º και γ = 120º. Η επανάληψη της στοιχειώδους κυψελίδας προς όλες τις κατευθύνσεις συγκροτεί το κρυσταλλικό πλέγμα ή χωρόπλεγμα (crystal lattice or space lattice).

			10.1.1. Συμπαγής (ή συνεκτική) δομή των μετάλλων (close packing)

			Η μελέτη των μεταλλικών κρυστάλλων με περίθλαση ακτίνων Χ οδήγησε στο συμπέρασμα ότι ο μεγαλύτερος αριθμός των μετάλλων έχει συμπαγή (ή συνεκτική) δομή. Αυτή προσδίδει τη μέγιστη πυκνότητα στον κρύσταλλο. Έτσι, προκύπτει ο μέγιστος αριθμός σύνταξης (coordination number), δηλαδή ο μέγιστος αριθμός ατόμων που περιβάλλουν το κάθε άτομο μετάλλου. 

			Με εξαίρεση τις ακτινίδες, τα περισσότερα μέταλλα κρυσταλλώνονται σε ένα από τα παρακάτω κρυσταλλικά συστήματα:

			
					κυβικό χωροκεντρωμένο (body-centered cubic, bcc) 

					κυβικό εδροκεντρωμένο (face-centered cubic, fcc) 

					εξαγωνικό πυκνότατης συσσώρευσης (hexagonal close packed, hcp)

			

			Ο αριθμός σύνταξης για το κρυσταλλικό σύστημα bcc είναι 8, ενώ για τα συστήματα fcc και hcp είναι 12. Επίσης, τα κενά (οπές) στο bcc είναι περίπου το 32% του συνολικού όγκου του κρυστάλλου, ενώ στους κρυστάλλους fcc και hcp το 26%. Για το λόγο αυτό οι δομές fcc και hcp χαρακτηρίζονται ως δομές συμπαγούς (ή συνεκτικής) συσσώρευσης.
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			Εικόνα 10.2 Στοιχειώδεις κυψελίδες για τα συνηθέστερα κρυσταλλικά συστήματα των μετάλλων.

			10.2. Μεταλλικός Δεσμός – Θεωρία Ελεύθερων Ηλεκτρονίων

			Τα μέταλλα έχουν μικρή ενέργεια ιοντισμού, με αποτέλεσμα ένα, δύο ή ακόμα τρία ηλεκτρόνια να απο-μακρύνονται εύκολα, σχηματίζοντας θετικά ιόντα. Αντίθετα, τα μεταλλικά άτομα δύσκολα προσλαμβάνουν ηλεκτρόνια για να σχηματίσουν αρνητικά ιόντα. Ως εκ τούτου ο σχηματισμός ιοντικών ενώσεων (μεταφορά ηλεκτρονίων από ένα άτομο σε ένα άλλο) φαίνεται αδύνατος. Ομοίως, ο σχηματισμός ομοιοπολικού δεσμού είναι δυσχερής, καθώς τα άτομα των μετάλλων δεν διαθέτουν ικανοποιητικό αριθμό ηλεκτρονίων σθένους, ώστε να συνδεθούν χημικά με γειτονικά άτομα. Για παράδειγμα το άτομο νατρίου (Na) μπορεί να σχηματίσει ομοιοπολικό δεσμό με ένα μόνο γειτονικό του άτομο στην αέρια φάση, ενώ το άτομο αργιλίου (Al) μπορεί να συνδεθεί χημικά με τρία μόνο γειτονικά άτομα.

			Τα μέταλλα συνδέονται μεταξύ τους με ένα ιδιαίτερο τύπο δεσμού, το μεταλλικό δεσμό. Ο μεταλλικός  δεσμός σύμφωνα με τις αντιλήψεις του Drude (1900) μπορεί να θεωρηθεί ως ένα είδος ιοντικού δεσμού. Παρακάτω περιγράφουμε σε συντομία τη θεωρία αυτή, παίρνοντας αρχικά παράδειγμα το νάτριο.

			Το 3s ατομικό τροχιακό του Na μπορεί να αλληλοεπιδράσει με το 3s ενός γειτονικού του ατόμου σχηματίζοντας το διατομικό μόριο Na2, όπως φαίνεται στην εικόνα 10.3. Όμως η δομή Na2 απαντά μόνο στην αέρια φάση. Στη στερεή κατάσταση το 3s ατομικό τροχιακό κάθε ατόμου επικαλύπτει τα αντίστοιχα τροχιακά των γειτονικών του ατόμων, δημιουργώντας με αυτό τον τρόπο ένα ηλεκτρονιακό νέφος ή το λεγόμενο αέριο ηλεκτρονίων, το οποίο διαχέεται ελεύθερο μέσα στο κρυσταλλικό πλέγμα του μετάλλου.
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			Εικόνα 10.3 α. Σχηματισμός του διατομικού μορίου Na2 στην αέρια φάση. β. Επικάλυψη των ατομικών τροχιακών σθένους (3s) ατόμων στη στερεά φάση. γ. Σχηματισμός ηλεκτρονιακού νέφους στον κρύσταλλο νατρίου.

			Το κρυσταλλικό πλέγμα αποτελείται από θετικά φορτισμένα μεταλλικά ιόντα (κατιόντα) και ελεύθερα ηλεκτρόνια. Τα ελεύθερα ηλεκτρόνια δεν εντοπίζονται μεταξύ δύο ατόμων, αλλά διαχέονται σε όλο το κρύσταλλο. Κάθε άτομο μετάλλου συνεισφέρει στο ηλεκτρονιακό νέφος τόσα ηλεκτρόνια όσα είναι τα ηλεκτρόνια σθένους (Εικόνα10.4). Με αυτό τον τρόπο ο μεταλλικός κρύσταλλος προσομοιάζει με «θάλασσα ηλεκτρονίων» στην οποία είναι βυθισμένα τα θετικά ιόντα. Κατόπιν τούτων μπορεί να δοθεί ο εξής ορισμός:

			Μεταλλικός δεσμός είναι η ελκτική δύναμη μεταξύ του ηλεκτρονιακού νέφους και των θετικών ιόντων του μετάλλου.
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			Εικόνα 10.4 Σχηματισμός ηλεκτρονιακού νέφους από άτομα μετάλλων με διαφορετικό αριθμό ηλεκτρονίων σθένους. Η συ-νεισφορά ηλεκτρονίων στο μεταλλικό δεσμό ανά άτομο μετάλλου αυξάνεται από ένα στο Na, σε δύο στο Mg, και τρία στο Al.

			10.3. Μεταλλικός Χαρακτήρας και Θεωρία Ελεύθερων Ηλεκτρονίων

			Η θεωρία ελεύθερων ηλεκτρονίων του Drude μπορεί με απλό τρόπο να ερμηνεύσει πολλές από τις ιδιότη-τες των μετάλλων (μεταλλικός χαρακτήρας).

			10.3.1. Πυκνότητα μετάλλων και συμπαγής δόμηση

			Τα μέταλλα γενικώς χαρακτηρίζονται από μεγάλες πυκνότητες σε σύγκριση με τα αμέταλλα. Αυτό συμβαίνει επειδή τα μέταλλα στη συντριπτική τους πλειοψηφία ακολουθούν την εξαγωνική (hcp) και την κυβική εδροκεντρωμένη (fcc) κρυσταλλική δόμηση που χαρακτηρίζονται ως δομές πυκνότατης συσσώρευσης. Τα μέταλλα με βάση την πυκνότητά τους διακρίνονται σε ελαφρά και βαριά. Τα ελαφρά μέταλλα έχουν πυκνότητες μικρότερες του 5,00 g cm-3, π.χ. το Al χαρακτηρίζεται ελαφρό μέταλλο με ρ = 2,71 g cm-3. Τα βαριά μέταλλα έχουν πυκνότητα πάνω από 5,00 g cm-3, π.χ. ο Fe με ρ = 7,86 g cm-3 ή ο Pb με ρ = 11,4 g cm-3.

			Το ελαφρότερο μέταλλο είναι το λίθιο (Li) με ρ = 0,534 g cm-3 και το βαρύτερο είναι το ιρίδιο (Ir) με ρ = 22,56 g cm-3.

			Στην εικόνα 10.5 απεικονίζεται η μεταβολή της πυκνότητας των μετάλλων κατά μήκος της 4ης, 5ης και 6ης ομάδας του περιοδικού πίνακα. Η πυκνότητα των μετάλλων αυξάνεται με την αύξηση της περιόδου, ενώ η καμπύλη μεταβολής παρουσιάζει μέγιστο στην VIII ομάδα του περιοδικού πίνακα.
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			Εικόνα 10.5 Καμπύλη μεταβολής της πυκνότητας μετάλλων κατά μήκος της 4, 5 και 6 περιόδου του περιοδικού πίνακα.

			10.3.2. Σημείο πήξης και ισχύς δεσμού

			Αν εξετάσουμε τα μέταλλα: Na, Mg, Al της 3ης περιόδου του περιοδικού πίνακα, παρατηρούμε ότι το άτομο Na έχει ένα ηλεκτρόνιο σθένους, το Mg δύο και το Al τρία. Συνεπώς, το ηλεκτρονιακό νέφος του Mg είναι διπλάσιο και του Al τριπλάσιο από αυτό του Na. Επίσης, το πυρηνικό φορτίο αυξάνεται από το Na (+1) στο Al (+3), οπότε η ισχύς του μεταλλικού δεσμού αυξάνεται  από το Na στο Al, αφού οι ελκτικές δυνάμεις μεταξύ του ηλεκτρονιακού νέφους και ιόντων μετάλλων αυξάνονται με την ίδια σειρά. Αποτέλεσμα των παραπάνω είναι ότι το σημείο πήξης αυξάνεται όσο αυξάνεται η ισχύς του μεταλλικού δεσμού. 

			Το σ.π των μετάλλων ελαττώνεται κατά μήκος μιας ομάδας από πάνω προς τα κάτω στον Π.Π. επειδή η ισχύς του δεσμού ελαττώνεται όσο η ατομική ακτίνα αυξάνεται. Για τον ίδιο λόγο το σ.π ελαττώνεται από δεξιά προς τα αριστερά κατά μήκος μιας περιόδου του Π.Π. Τα σ.π των Cu και Fe είναι εξαιρετικά υψηλά, πράγμα που αποδεικνύει ότι η ισχύς του δεσμού στα μέταλλα μετάπτωσης είναι πολύ υψηλή (Εικόνα 10.6).
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			Εικόνα 10.6 Ενθαλπία τήξης (ΔΗf) μετάλλων σε συνάρτηση με τη θέση τους στον Π.Π. Μικρότερη τιμή έχει ο υδράργυρος (Ηg) με ΔΗf = 2,3 kJ mol-1 (σ.π = -38,8 οC) και μεγίστη το βολφράμιο (W) με ΔΗf = 35,2  kJ mol-1 (σ.π = 3410 ºC).

			10.3.3. Ηλεκτρική αγωγιμότητα

			Τα μέταλλα χαρακτηρίζονται από υψηλή ηλεκτρική αγωγιμότητα λόγω της παρουσίας του ηλεκτρονιακού νέφους. Ορισμένα μέταλλα άγουν τον ηλεκτρισμό περισσότερο από κάποια άλλα. Έτσι, τα μέταλλα της 11ης ομάδας (ΙΒ), δηλαδή ο Cu, ο Ag και ο Au, εμφανίζουν τη μέγιστη αγωγιμότητα και ακολουθούν τα Al (IIIA ομάδα) και Be (ΙΙΑ ομάδα).

			Τα μέταλλα άγουν το ηλεκτρικό ρεύμα τόσο στη στερεή όσο και στην υγρή φάση. Αντίθετα, οι ιοντικές ενώσεις άγουν το ηλεκτρικό ρεύμα μόνο στην υγρή φάση (υπό μορφή διαλύματος ή τήγματος), ενώ οι ομοιοπολικές ουσίες δεν άγουν το ηλεκτρικό ρεύμα σε καμία περίπτωση, γι’ αυτό χαρακτηρίζονται ως μονωτές. Ο γραφίτης, που είναι μια αλλοτροπική μορφή του άνθρακα, αποτελεί εξαίρεση λόγω της παρουσίας μη εντοπισμένων ηλεκτρονίων στα παράλληλα στρώματα της κρυσταλλικής δομής του. Έτσι, ο γραφίτης άγει το ηλεκτρικό ρεύμα κατά μήκος των στρωμάτων του και δεν άγει τον ηλεκτρισμό καθέτως των στρωμάτων του.

			Σε αντίθεση με τους ηλεκτρολυτικούς αγωγούς (διαλύματα οξέων, βάσεων, αλάτων ή τήγματα βάσεων αλάτων), η ηλεκτρική αγωγιμότητα των μετάλλων γίνεται χωρίς ουσιαστική μεταφορά μάζας και χωρίς χημικές μεταβολές. Ο φορέας ρεύματος στο μεταλλικό αγωγό είναι τα ηλεκτρόνια σθένους των μετάλλων, ενώ στους ηλεκτρικούς αγωγούς ο φορέας ρεύματος είναι τα ιόντα.

			Επίσης, σε αντίθεση με τους ηλεκτρολυτικούς αγωγούς, η ηλεκτρική αγωγιμότητα των μετάλλων μειώνεται με την αύξηση της θερμοκρασίας. Η μείωση της αγωγιμότητας των μετάλλων με την αύξηση της θερμοκρασίας ερμηνεύεται ως εξής: Σε υψηλές θερμοκρασίες η μηχανική ενέργεια (οι δονήσεις) των ιόντων του μετάλλου αυξάνεται με αποτέλεσμα να δυσχεραίνεται η δίοδος των ηλεκτρονίων στον κρύσταλλο του μετάλλου. Η δίοδος των ηλεκτρονίων μέσω των ιόντων του μεταλλικού πλέγματος σε υψηλές θερμοκρασία προσομοιάζει με την έξοδο των θεατών στο τέλος μιας θεατρικής παράστασης, όταν τα καθίσματα μετακινούνται (δονούνται) άτακτα.

			10.3.4. Θερμική αγωγιμότητα

			Τα μέταλλα είναι γενικώς καλοί αγωγοί της θερμότητας, σε αντίθεση με τα αμέταλλα που είναι κατά κανόνα θερμικοί μονωτές. Όπως στην ηλεκτρική αγωγιμότητα, έτσι και στην περίπτωση της θερμικής αγωγής έχουμε μεγάλες διακυμάνσεις τιμών. Τα μέταλλα της 11ης (IB) ομάδας του Π.Π (Cu, Ag και Au) έχουν τις μεγαλύτερες τιμές και ακολουθεί το Al. Η υψηλή θερμική αγωγιμότητα των μετάλλων ερμηνεύεται με βάση τη δυνατότητα που έχουν τα ελεύθερα ηλεκτρόνια του πλέγματος να μετακινούνται εύκολα από τα θερμότερα μέρη του μετάλλου (όπου έχουν μεγάλη κινητική ενέργεια) στα ψυχρότερα.

			10.3.5. Μεταλλική λάμψη

			Τα μέταλλα, ιδιαίτερα σε πρόσφατη τομή τους, αντανακλούν με χαρακτηριστικό τρόπο το φως που προσπίπτει στην επιφάνειά τους, είναι δηλαδή στιλπνά. Το φαινόμενο αυτό χαρακτηρίζει τη μεταλλική λάμψη και οφείλεται στην εύκολη απορρόφηση και επανεκπομπή φωτονίων από το ηλεκτρονιακό νέφος στην επιφάνεια των μετάλλων (Εικόνα 10.7).
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			Εικόνα 10.7 Η προσπίπτουσα ακτινοβολία προκαλεί ταλάντωση των επιφανειακών ηλεκτρονίων του μετάλλου. Τα ηλεκτρό-νια στη συνέχεια χάνουν την ενέργεια που απορρόφησαν, εκπέμποντας ακτινοβολία ορισμένου μήκους κύματος. Το εκπεμπό-μενο αυτό φως προσδίδει στα μέταλλα χαρακτηριστική λάμψη.

			10.3.6. Φωτοηλεκτρικό και θερμοϊοντικό φαινόμενο

			Το φωτοηλεκτρικό φαινόμενο παρατηρείται όταν μεταλλική επιφάνεια εκτεθεί σε ακτινοβολία μικρού μήκους κύματος (π.χ. υπεριώδης ακτινοβολία), οπότε εκπέμπονται ηλεκτρόνια (φωτοηλεκτρόνια). Τα ελεύθερα ηλεκτρόνια έχουν μια κατανομή ταχυτήτων, όπως τα μόρια ενός αερίου (κατανομή Maxwell- Boltzmann).

			Επίσης, όταν ένα μέταλλο θερμαίνεται, οι ταχύτητες των ηλεκτρονίων αυξάνονται, οπότε κάτω από ορισμένες συνθήκες εκπέμπονται ηλεκτρόνια από το θερμαινόμενο μέταλλο. Το θερμοϊοντικό φαινόμενο παρατηρήθηκε για πρώτη φορά από τον Thomas Edison το 1883 και οδήγησε στην εφεύρεση των ηλεκτρικών λαμπτήρων, η οποία αργότερα γέννησε την τεράστια βιομηχανία της μικροηλεκτρονικής.

			10.3.7. Μαγνητικές ιδιότητες

			Τα μέταλλα διακρίνονται με βάση τις μαγνητικές τους ιδιότητες σε:

			α. Διαμαγνητικά. Στα διαμαγνητικά υλικά η μαγνητική διαπερατότητα είναι μικρότερη της μονάδας. Η εφαρμογή εξωτερικού μαγνητικού πεδίου ελάχιστα επηρεάζει τις μαγνητικές ιδιότητες του υλικού, π.χ. Bi, Au, Ag.

			β. Παραμαγνητικά. Έχουν τιμή μαγνητικής διαπερατότητας  ίση ή λίγο μεγαλύτερη της μονάδας, π.χ. Li, K, Na, Al, Mn, Pt, Pd, Cd. Στις περιπτώσεις  αυτές η επίδραση του μαγνητικού πεδίου μπορεί να προκαλέσει κάποιο προσανατολισμό στα μαγνητικά άτομα του εκτιθέμενου υλικού. Παραμαγνητικά είναι τα άτομα (ή ιόντα) που διαθέτουν ένα ή περισσότερα μονήρη ηλεκτρόνια.

			γ. Σιδηρομαγνητικά. Έχουν τιμή μαγνητικής διαπερατότητας πολύ μεγαλύτερη της μονάδας η οποία εξαρτάται από τη θερμοκρασία. Στα μέταλλα αυτά, π.χ. Fe, Co, Ni, οι μαγνητικές ροπές των ατόμων των μετάλλων προσανατολίζονται υπό την επίδραση του μαγνητικού πεδίου προς μία ορισμένη κατεύθυνση με αποτέλεσμα να δημιουργούνται μικροσκοπικοί μαγνήτες. Επιπλέον, η μαγνητική ροπή του διαμαγνητικού υλικού διατηρείται και μετά την απομάκρυνση του εξωτερικού μαγνητικού πεδίου, λόγω αλληλεπιδράσεων μεταξύ των ηλεκτρονίων των ατόμων. Με βάση τα υλικά αυτά προκύπτουν οι μόνιμοι μαγνήτες και οι ηλεκτρομαγνήτες.

			10.3.8. Μηχανικές ιδιότητες μετάλλων

			Τα μέταλλα, σε αντίθεση με τα ιοντικά στερεά που είναι εύθραυστα, μπορούν να διαμορφωθούν σε ελάσματα (λεπτά φύλλα), είναι δηλαδή ελατά. Επίσης, μπορούν να διαμορφωθούν σε σύρματα, είναι δηλαδή όλκιμα. Το μεταλλικό κρυσταλλικό πλέγμα δε θραύεται, όταν υποβάλλεται σε μέτριας έντασης καταπονήσεις, επειδή η ελεύθερη μετακίνηση των ηλεκτρονίων στο κρυσταλλικό πλέγμα του εξασφαλίζει τη διατήρηση των ελκτικών δυνάμεων ηλεκτρονιακού νέφους - μεταλλικών ιόντων σε κάθε θέση (Εικόνα 10.8).
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			Εικόνα 10.8 α. Το μεταλλικό κρυσταλλικό πλέγμα δεν θραύεται λόγω του ηλεκτρονιακού νέφους που μετακινούμενο διατηρεί αναλλοίωτες τις ελκτικές δυνάμεις μεταξύ ελεύθερων ηλεκτρονίων και ιόντων του πλέγματος. β. Ο ιοντικός κρύσταλλος εύκολα θραύεται λόγω μετατόπισης των ιόντων και ανάπτυξης έντονων απωστικών δυνάμεων.

			10.4. Κβαντική Ερμηνεία του Μεταλλικού Δεσμού – Θεωρία των Ζωνών

			Η θεωρία των ζωνών ή ταινιών (band theory) είναι μια κβαντική θεωρία που ερμηνεύει με ικανοποιητικό τρόπο το μεταλλικό δεσμό. Σύμφωνα με τη θεωρία των μοριακών τροχιακών, αν αλληλοεπιδράσουν δύο άτομα λιθίου (Li: 1s22s1) προς σχηματισμό του μορίου Li2, τότε προκύπτουν δύο μοριακά τροχιακά, ένα δεσμικό (σ2s) και ένα αντιδεσμικό (σ*2s). Απ’ αυτά το δεσμικό, ως γνωστό έχει μικρότερη ενέργεια. Έτσι, τα ηλεκτρόνια σθένους των ατόμων λιθίου τοποθετούνται με μορφή ζεύγους στο δεσμικό τροχιακό, και ανήκουν πλέον στην «ιδιοκτησία» του μορίου και όχι των ατόμων.

			Αν υποτεθεί τώρα ότι ενώνονται 3 άτομα Li προς σχηματισμό Li3, τότε προκύπτουν 3 μοριακά τροχιακά. Στο πρώτο (που έχει την ελάχιστη ενέργεια) τοποθετούνται δύο ηλεκτρόνια υπό μορφή ζεύγους, στο δεύτερο (που έχει ενδιάμεση ενέργεια) ένα μονήρες ηλεκτρόνιο, ενώ το τρίτο (που έχει την υψηλότερη ενέργεια) παραμένει κενό. Με το ίδιο σκεπτικό από 4 άτομα Li προκύπτουν 4 μοριακά τροχιακά, από 8 άτομα Li 8 μοριακά τροχιακά και από 32 άτομα 32 μοριακά τροχιακά.

			Στο μεταλλικό δεσμό ο αριθμός των συνδυαζόμενων ατόμων είναι πολύ μεγάλος της τάξεως του 1023 (αριθμός Avogadro). Της ίδιας τάξεως θα είναι και ο αριθμός των μοριακών τροχιακών. Σε ένα τόσο μεγάλο πλήθος μοριακών τροχιακών η διαφορά ενέργειας μεταξύ τους είναι ελάχιστη (περίπου 10-22 eV). Έτσι, μπορεί να θεωρηθεί ότι σχηματίζεται μια ζώνη (ταινία) ενέργειας που είναι πρακτικά συνεχής, όπως φαίνεται στην εικόνα 10.9. Συνεπώς, η μετάπτωση των ηλεκτρονίων από ενεργειακή στάθμη σε ενεργειακή στάθμη είναι ελεύθερη, αφού για το σκοπό αυτό ανταλλάσσονται αμελητέα ποσά ενέργειας.

			Με δεδομένο ότι ο αριθμός των ατομικών τροχιακών σε ένα μεταλλικό κρύσταλλο είναι πολύ μεγάλος, κάθε είδος τροχιακού δημιουργεί μια ζώνη (ταινία) ενέργειας με επικαλύψεις τροχιακών του ίδιο είδους με γειτονικά άτομα. Οι ενεργειακές αυτές ζώνες μπορεί να είναι πλήρεις ή ημιπληρωμένες ή κενές ηλεκτρονίων. 

			Παράδειγμα φέρνουμε το Mg που έχει την ηλεκτρονιακή δόμηση: 1s22s22p63s2. Τα τροχιακά των δύο πρώτων στιβάδων (1s, 2s και 2p) είναι κοντά στον πυρήνα των ατόμων και δεν συμμετέχουν σε μεγάλο βαθμό στη δημιουργία ζωνών, γι’αυτό και οι ενεργειακές ζώνες 1s, 2s και 2p είναι στενές. Οι στενές αυτές ζώνες αφήνουν ενεργειακά διάκενα (energy gaps) μεταξύ τους. Αντίθετα, τα τροχιακά σθένους 3s (που είναι μερικώς πληρωμένα) και 3p (που είναι κενά ηλεκτρονίων) δημιουργούν διευρυμένες ενεργειακές ζώνες. Η ενεργειακή ζώνη 3s που φέρει τα ηλεκτρόνια σθένους χαρακτηρίζεται ως ζώνη σθένους (valence band), ενώ η αμέσως επόμενη ενεργειακή ζώνη 3p που είναι κενή ηλεκτρονίων χαρακτηρίζεται ως ζώνη αγωγιμότητας (conduction band). Οι ενεργειακές αυτές ζώνες: ζώνη σθένους και ζώνη αγωγιμότητας επικαλύπτονται στην περίπτωση του Mg.
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			Εικόνα 10.9 Σχηματισμός ενεργειακής ζώνης από τα ηλεκτρόνια σθένους (2s) n το πλήθος ατόμων Li. Η ενεργειακή αυτή ζώνη είναι μερικώς πληρωμένη. Με το κόκκινο χρώμα υποδεικνύεται το μέρος της ενεργειακής ζώνης που έχει πληρωθεί με e.

			Συνοψίζοντας έχουμε ότι κατά το σχηματισμό του μεταλλικού κρυστάλλου οι ενεργειακές στάθμες των ατόμων των μετάλλων διευρύνονται σε ζώνες (ταινίες). Η διεύρυνση αυτή είναι πολύ μικρή για τις κατειλημμένες με ηλεκτρόνια στάθμες, μεγαλώνει με την αύξηση της ενεργειακής στάθμης, για να γίνει σημαντική για τη στάθμη που αντιστοιχεί στα τροχιακά σθένους (ζώνη σθένους). Παρά τη διεύρυνσή τους οι ζώνες, τουλάχιστον οι κατώτερες, δεν επικαλύπτονται, δημιουργώντας ενεργειακά διάκενα. Το ενεργειακό διάκενο ανάμεσα στη ζώνη σθένους και στη ζώνη αγωγιμότητας (που είναι η πρώτη κατει-λημμένη ζώνη πάνω από τη ζώνη σθένους) ονομάζεται απαγορευμένη ζώνη.
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			Εικόνα 10.10 Τυπικό διάγραμμα ενεργειακών ζωνών μετάλλου.

			10.4.1. Θεωρία των ζωνών και ηλεκτρική αγωγιμότητα

			Με βάση το διάγραμμα ζωνών τα υλικά διακρίνονται από απόψεως ηλεκτρικής αγωγιμότητας σε: 

			α. Μονωτές (ή διηλεκτρικά υλικά) οι οποίοι έχουν τη ζώνη σθένους πλήρη, ενώ το εύρος της απαγορευμένης ζώνης είναι πολύ μεγάλο (Εικόνα 10.11α). Στην κατηγορία αυτή ανήκουν οι ιοντικές ενώσεις και η πλειοψηφία των στερεών μοριακής κατασκευής, χωρίς αταξίες στα κρυσταλλικά τους πλέγματα, π.χ. το διαμάντι, το θείο, ο φωσφόρος κλπ.

			β. Μεταλλικούς αγωγούς (Εικόνα 10.11β) στους οποίους η ζώνη σθένους είναι μερικώς πληρωμένη και το εύρος της απαγορευμένης ζώνης είναι σχετικά μικρό. Έτσι, τα ηλεκτρόνια ευχερώς μεταπηδούν στη ζώνη αγωγιμότητας, προκαλώντας υψηλή ηλεκτρική αγωγή. Τη συμπεριφορά αυτή επιδεικνύουν τα αλκάλια (Na, K κλπ.). Εναλλακτικά σε ένα μεταλλικό αγωγό, η ζώνη σθένους μπορεί να επικαλύπτει τη ζώνη αγωγιμότητας. Στην περίπτωση αυτή, τα ηλεκτρόνια της ζώνης σθένους εύκολα μπορούν να μεταπηδήσουν στη ζώνη αγωγιμότητας. Αυτό συμβαίνει στο Μg και γενικότερα στις αλκαλικές γαίες (Εικόνα 10.11γ).

			γ. Ημιαγωγούς (Εικόνα 10.11δ) στους οποίους η ζώνη σθένους είναι πλήρης και απέχει λίγο από τη ζώνη αγωγιμότητας. Τα ηλεκτρόνια σθένους στις περιπτώσεις αυτές είναι δεσμευμένα και δύσκολα μεταπηδούν στη ζώνη αγωγιμότητας, αφήνοντας πίσω τους κενές θέσεις (οπές). Ο αριθμός των ηλεκτρονίων που μετακινούνται εξαρτάται από τη θερμοκρασία. Έτσι, το υλικό είναι μονωτής σε χαμηλές θερμοκρασίες και καλός αγωγός σε υψηλές. Οι ημιαγωγοί αυτού του είδους ονομάζονται ενδογενείς ημιαγωγοί (intrinsic semiconductors). Στην κατηγορία αυτή ανήκουν το γερμάνιο (Ge), το πυρίτιο (Si) κλπ.
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			Εικόνα 10.11 Σχηματική ερμηνεία της ηλεκτρικής αγωγιμότητας υλικών με βάση τη θεωρία των ζωνών. α. μονωτής,  β και γ. μεταλλικός αγωγός, δ. ημιαγωγός.

			Γενικώς η αγωγιμότητα των ημιαγωγών οφείλεται αφενός μεν στη κίνηση των ηλεκτρονίων στη ζώνη αγωγιμότητας, αφετέρου στην κίνηση των οπών στη ζώνη σθένους. Οι οπές συμπληρώνονται λόγω θερμικής δόνησης από ηλεκτρόνια γειτονικών ατόμων γι’αυτό και μετατοπίζονται. Θα πρέπει να επισημάνουμε ότι η αγωγιμότητα των ημιαγωγών μπορεί να αυξηθεί με προσθήκη καταλλήλων προσμίξεων- εξωγενείς ημιαγωγοί ή ημιαγωγοί πρόσμιξης (extrinsic semiconductors).

			Για παράδειγμα η παρουσία As (πρόσμιξη) στον κρύσταλλο του Ge οδηγεί το πλέγμα σε περίσσεια ηλεκτρονίων, αφού το As διαθέτει ένα ηλεκτρόνιο σθένους παραπάνω από το Ge. Τα άτομα Αs οφείλουν να ακολουθήσουν τη τετραεδρική συμμετρία του κρυστάλλου του Ge και αυτό μπορεί να συμβεί μόνο με απομάκρυνση του πέμπτου ηλεκτρονίου του As προς τη ζώνη αγωγιμότητας. Οι ημιαγωγοί αυτοί χαρακτηρίζονται ημιαγωγοί τύπου n (negative) επειδή η αγωγιμότητα σ’ αυτούς οφείλεται στην κίνηση των ηλεκτρονίων (Εικόνα 10.12α). 

			Αν στον κρύσταλλο προστεθεί Al το οποίο έχει ένα ηλεκτρόνιο σθένους λιγότερο από το Ge, τότε δημιουργούνται λόγω μετακίνησης ηλεκτρονίων «θετικές οπές». Η πρόσμιξη (Al) οφείλει να ακολουθήσει την τετραεδρική διάταξη του κρυστάλλου και αυτό μπορεί να συμβεί μόνο με απόσπαση ενός ηλεκτρονίου από γειτονικό άτομο Ge με αποτέλεσμα την εμφάνιση οπής στη ζώνη σθένους. Οι ημιαγωγοί αυτοί χαρακτηρίζονται ημιαγωγοί τύπου p (positive), επειδή σ’ αυτούς η αγωγιμότητα οφείλεται στην κίνηση οπών, οι οποίες δρουν σαν θετικά φορτία (Εικόνα 10.12β).
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			Εικόνα 10.12 Σχηματική ερμηνεία της ηλεκτρικής αγωγιμότητας των ημιαγωγών. α. Στον n- τύπου ημιαγωγό η πρόσμιξη έχει περισσότερα ηλεκτρόνια σθένους από όσα χρειάζονται για τους δεσμούς (π.χ. P σε κρύσταλλο Si). Αποτέλεσμα  αυτού είναι να πληρωθεί μερικώς η ζώνη αγωγιμότητας με την  περίσσεια ηλεκτρονίων.  β. Στον p- τύπου ημιαγωγό η πρόσμιξη έχει λιγότερα ηλεκτρόνια σθένους από όσα χρειάζονται για τους δεσμούς (π.χ. Β σε κρύσταλλο Si). Αποτέλεσμα  αυτού είναι να αδειάσει μερικώς η ζώνη σθένους και ο σχηματισμός θετικών οπών.

			δ. Υπεραγωγούς (superconductors) στους οποίους η ηλεκτρική αντίσταση είναι μηδενική, δηλαδή το ηλεκτρικό ρεύμα άγεται χωρίς απώλειες. Την ιδιότητα αυτή παρουσιάζουν ορισμένα υλικά όταν ψυχθούν σε πολύ χαμηλές θερμοκρασίες, π.χ. ο Hg στους 4 Κ. Η έρευνα έχει σήμερα επικεντρωθεί στη ανάπτυξη υλικών που είναι υπεραγώγιμα ακόμα και στη θερμοκρασία δωματίου. Η αξία μιας τέτοιας ανακάλυψης είναι τεράστια, καθώς θα επιτρέψει τη μεταφορά ηλεκτρισμού, χωρίς ουσιαστικά καμία απώλεια ενέργειας.
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			10Β ΚΡΥΣΤΑΛΛΙΚΗ ΔΟΜΗ ΚΑΙ ΔΕΣΜΟΣ ΜΕΤΑΛΛΩΝ - ΑΣΚΣΕΙΣ

			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			10.1 Ποια από τις ακόλουθες προτάσεις ισχύει για τους μεταλλικούς δεσμούς;

			Α. Οι μεταλλικοί δεσμοί σχηματίζονται αποκλειστικά μεταξύ ατόμων του ίδιου είδους μετάλλου.

			Β. Οι μεταλλικοί δεσμοί σχηματίζονται αποκλειστικά μεταξύ ατόμων διαφορετικών μετάλλων.

			Γ. Οι μεταλλικοί δεσμοί σχηματίζονται μεταξύ ατόμων μετάλλου του ίδιου ή διαφορετικού είδους και οφείλεται στην έλξη των πυρήνων και των ηλεκτρονίων της εξωτερικής στιβάδας των μετάλλων.

			Δ. Οι μεταλλικοί δεσμοί σχηματίζονται μεταξύ ατόμων μετάλλων του ίδιου ή διαφορετικού είδους και οφείλεται στην έλξη του πυρήνα και των ηλεκτρονίων των μετάλλων.

			10.2 Τι από τα ακόλουθα συμβαίνει μέσα σε ένα κρυσταλλικό πλέγμα ενός μετάλλου; 

			Α. Τα μεταλλικά ιόντα μπορούν να κινηθούν ελεύθερα μέσα στο πλέγμα.

			Β. Τα ηλεκτρόνια σθένους βρίσκονται σε καθορισμένες θέσεις στο πλέγμα του μετάλλου.

			Γ. Ζεύγη ιόντων και ηλεκτρονίων μπορούν να κυκλοφορούν ελεύθερα μέσα στο πλέγμα.

			Δ. Κανένα από τα παραπάνω.

			10.3 Πώς ορίζεται ο μεταλλικός δεσμός; 

			Α. Είναι ο χημικός δεσμός που πραγματοποιείται με την έλξη των ατόμων μετάλλου και άλλων στοιχείων.

			Β. Είναι ο χημικός δεσμός που πραγματοποιείται μεταξύ των ατόμων μετάλλου που μεταφέρουν τα ηλεκτρόνια τους.

			Γ. Είναι ο χημικός δεσμός που πραγματοποιείται με την έλξη των κατιόντων των ατόμων μετάλλου και του περιβάλλοντος ηλεκτρονιακού νέφους.

			Δ. Είναι ο χημικός δεσμός που πραγματοποιείται μεταξύ των ατόμων μετάλλου που μοιράζονται τα ηλεκτρόνια τους.

			10.4 Πώς ορίζεται το «αέριο ηλεκτρονίων» ή αλλιώς το «ηλεκτρονιακό νέφος» στον μεταλλικό δεσμό; 

			Α. Είναι τα ηλεκτρόνια σθένους που μπορούν να κινούνται ελεύθερα στο κρυσταλλικό πλέγμα γύρω από τα κατιόντα των ατόμων του μετάλλου. 

			Β. Είναι τα ηλεκτρόνια των ατόμων του μετάλλου και τα πρωτόνια μπορούν να κινούνται ελεύθερα ανάμεσα τους.

			Γ. Είναι τα ηλεκτρόνια σθένους που βρίσκονται σταθερά στη θέση τους σε ένα νέφος από άτομα μετάλλου.

			Δ. Είναι τα ηλεκτρόνια των εσωτερικών στιβάδων των μετάλλων που μεταπηδούν και αλληλοεπιδρούν με τα ιόντα των μετάλλων στο κρυσταλλικό πλέγμα.

			10.5 Όλα τα μέταλλα είναι στερεά πλην: 

			Α. του υδραργύρου (Hg) που είναι υγρός,

			Β. του Hg, του Cs και του Ga που είναι υγρά,

			Γ. του Hg, του Cs και του Ga που είναι πτητικά υγρά,

			Δ. του Hg και Βr2 που είναι υγρά.

			10.6 Τα ημιμέταλλα ή μεταλλοειδή:  

			Α. άλλοτε συμπεριφέρονται ως μέταλλα και άλλοτε ως αμέταλλα,

			Β. έχουν ενδιάμεσες ιδιότητες μεταξύ μετάλλων και αμετάλλων,

			Γ. έχουν το άθροισμα των ιδιοτήτων μετάλλων και αμετάλλων,

			Δ. έχουν επαμφοτερίζοντα χαρακτήρα για αυτό ονομάζονται και επαμφοτερίζοντα στοιχεία.

			10.7 Τα περισσότερα μέταλλα δομούνται: 

			Α. στο κυβικό κρυσταλλικό σύστημα,

			Β. στο κυβικό εδροκεντρωμένο και κυβικό χωροκεντρωμένο,

			Γ. στο κυβικό εδροκεντρωμένο, κυβικό χωροκεντρωμένο και εξαγωνικό πυκνότατης συσσώρευσης,

			Δ. σε οποιαδήποτε κυβικό ή εξαγωνικό κρυσταλλικό σύστημα.

			10.8 Μεταλλοειδή είναι:

			Α. μόνο το Ge και Si,

			Β. τα Ge, Si, Al, As και Sb,

			Γ. τα μέταλλα των d στοιχείων, 

			Δ. τα B, Ge, Si, As, Sb, Te και At.

			10.9 Στον ανθρώπινο οργανισμό σε μεγαλύτερη περιεκτικότητα είναι το μέταλλο:  

			Α. Νa

			Β. K,

			Γ. Ca,

			Δ. Fe.

			10.10 Ποια από τις παρακάτω προτάσεις είναι σωστή; 

			Α. Το νικέλιο είναι παραμαγνητικό υλικό.

			Β. Ο γραφίτης δεν είναι ηλεκτρικά αγώγιμος.

			Γ. Το λίθιο έχει πυκνότητα μικρότερη της μονάδας.

			Δ. Ολκιμότητα είναι η ιδιότητα των μετάλλων να μετατρέπονται σε λεπτά φύλλα.

			10.11 Ποια χαρακτηριστική ιδιότητα των μετάλλων οφείλεται στην επιφάνειά του;

			Α. ηλεκτρική αγωγιμότητα,

			Β. θερμική αγωγιμότητα,

			Γ. μαγνητική επιδεκτικότητα,

			Δ. μεταλλική λάμψη.

			10.12 Το θερμοϊοντικό φαινόμενο:

			Α. οφείλεται στην εκπομπή ηλεκτρονίων που προκαλείται με τη θέρμανση ενός μετάλλου,

			Β. είναι ένα είδος φωτοηλεκτρικού φαινόμενου,

			Γ. αποδεικνύει ότι ο μεταλλικός δεσμός είναι ιοντικής φύσεως,

			Δ. αποτελεί τη βάση της ηλεκτρονικής μικροσκοπίας.  

			10.13 Δίνεται σχηματικά ο παρακάτω μεταλλικός κρύσταλλος ο οποίος έχει τα εξής χαρακτηριστικά:

			[image: ]

			Α. είναι κρύσταλλος πυκνότατης συσσώρευσης με  4 άτομα μετάλλου στη στοιχειώδη κυψελίδα του, 

			Β. είναι κυβικός χωροκεντρωμένος με 2 άτομα μετάλλου στη στοιχειώδη κυψελίδα του,

			Γ. είναι κυβικός εδροκεντρωμένος με 2 άτομα μετάλλου στη στοιχειώδη κυψελίδα του,

			Δ. είναι κυβικός χωροκεντρωμένος με 1 άτομο μετάλλου στη στοιχειώδη κυψελίδα του.

			10.14 Δίνεται ο παρακάτω μεταλλικός κρύσταλλος ο οποίος έχει τα εξής χαρακτηριστικά:

			[image: ]

			Α. είναι κρύσταλλος πυκνότατης συσσώρευσης με 4 άτομα μετάλλου στη στοιχειώδη κυψελίδα του,

			Β. είναι κυβικός χωροκεντρωμένος με 3 άτομα μετάλλου στη στοιχειώδη κυψελίδα του,

			Γ. είναι κυβικός εδροκεντρωμένος με 2 άτομα μετάλλου στη στοιχειώδη κυψελίδα του,

			Δ. είναι κυβικός χωροκεντρωμένος με 2 άτομα μετάλλου στη στοιχειώδη κυψελίδα του.

			10.15 Το παρακάτω διάγραμμα απεικονίζει τη μεταβολή της αντίσταση ηλεκτρικής αγωγής σε συνάρτηση με τη θερμοκρασία για τις ουσίες Α, Β και Γ. Οι ουσίες Α, Β και Γ είναι αντίστοιχα:

			[image: ]

			Α. μονωτής, μεταλλικός αγωγός, υπεραγωγός,

			Β. ηλεκτρολυτικός αγωγός, μεταλλικός αγωγός, υπεραγωγός,

			Γ. ημιαγωγός, μεταλλικός αγωγός, μονωτής, 

			Δ. μεταλλικός αγωγός, ενδογενής ημιαγωγός, ηλεκτρολύτης.

			10.16 Τα παρακάτω ενεργειακά διαγράμματα ζωνών αφορούν τέσσερα διαφορετικά υλικά: Α, Β, Γ, Δ. Το κόκκινο χρώμα υποδεικνύει τις περιοχές των ζωνών που έχουν καλυφθεί με ηλεκτρόνια. Να ταξινομήσετε τα υλικά A, B, Γ και Δ με σειρά αυξανόμενης αγωγιμότητας.

			[image: ]

			Α. Α<Β<Γ<Δ

			Β. Δ<Α<Β<Γ

			Γ. Γ<Α<Δ<Β

			Δ. Γ<Β<Α<Δ

			10.17 Σε ένα διάγραμμα ενεργειακών ζωνών ενός μεταλλικού κρυστάλλου, στην απαγορευμένη ενεργειακή ζώνη:

			Α. ισχύει η απαγορευτική αρχή του Pauli,

			Β. δεν υπάρχουν ενεργειακές στάθμες,

			Γ. υπάρχουν ενεργειακές στάθμες που όμως δεν καταλαμβάνονται από ηλεκτρόνια,

			Δ. υπάρχουν ενεργειακές στάθμες που μπορούν υπό ορισμένες συνθήκες να καταληφθούν από ηλεκτρόνια.

			10.18 Ένα μέταλλο που έχει ένα μόνο άτομο στη στοιχειώδη του κυψελίδα δομείται στο κρυσταλλικό σύστημα:

			Α. απλό κυβικό,

			Β. χωροκεντρωμένο κυβικό (bcc), 

			Γ. εδροκεντρωμένο κυβικό (fcc), 

			Δ. εξαγωνικό συμπαγές (hcp).

			10.19 Το πλάτος της απαγορευμένης ενεργειακής ζώνης για τα στοιχεία της 14ης ομάδας του Π.Π., C(διαμάντι), Si, Ge, Sn, Pb: 

			Α. αυξάνεται από πάνω προς τα κάτω,

			Β. μειώνεται από πάνω προς τα κάτω, 

			Γ. παραμένει σταθερό, 

			Δ. μεταβάλλεται, χωρίς ένα συγκεκριμένο τρόπο.

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση

			10.20 Μέταλλα που κρυσταλλώνονται στο κυβικό χωροκεντρωμένο πλέγμα, όπως ο σίδηρος, δεν σφυρηλατούνται εύκολα, ενώ μέταλλα που δομούνται στο κυβικό εδροκεντρωμένο πλέγμα, όπως ο χαλκός έχουν μεγάλη μηχανική αντοχή.

			10.21 Ο μεταλλικός κρύσταλλος μπορεί να θεωρηθεί ως ένα γιγαντιαίο μόριο.

			10.22 1 g Au μπορεί να σχηματίσει σύρματα μήκους μέχρι 100 m.

			10.23 Η εξαγωνική (hcp) και η κυβική εδροκεντρωμένη (fcc) κρυσταλλική δόμηση των μετάλλων χαρακτηρίζονται ως δομές πυκνότατης συσσώρευσης.

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			10.24 Ποιο μέταλλο έχει τη μικρότερη πυκνότητα; Ποιο μέταλλο έχει τη μεγαλύτερη θερμική αγωγιμότητα και ποιο τη μεγαλύτερη ηλεκτρική αγωγιμότητα;

			10.25 Ο άργυρος (Ag) κρυσταλλώνεται στο κυβικό σύστημα συμπαγούς δόμησης. Η ατομική ακτίνα του Ag είναι 1,44 Å (144 pm) και η σχετική του ατομική μάζα Αr =107,9.  Να υπολογιστεί η πυκνότητα του Αg.

			10.26 Ο σίδηρος (Fe) κρυσταλλώνεται στο κυβικό χωροκεντρωμένο σύστημα. Να υπολογιστεί η ατομική ακτίνα του σιδήρου, αν δίνεται ότι η ακμή της στοιχειώδους κυψελίδας είναι 286 pm.

			10.27 Στο παρακάτω σχήμα δίνεται η στοιχειώδης κυψελίδα του χαλκού. Η ακμή της κυψελίδας είναι α=3,62 10-10 m και η μέση μάζα του ατόμου του χαλκού 1,055 10-25 kg.

			[image: ]

			α. Να προσδιορίσετε τον αριθμό των ατόμων χαλκού που περιέχονται σε κάθε στοιχειώδη κυψελίδα.

			β. Να υπολογίσετε την πυκνότητα του χαλκού.
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			10Γ ΚΡΥΣΤΑΛΛΙΚΗ ΔΟΜΗ ΚΑΙ ΔΕΣΜΟΣ ΜΕΤΑΛΛΩΝ - ΛΥΣΕΙΣ ΑΣΚΗΣΕΩΝ

			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			10.1

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Στον μεταλλικό δεσμό υφίσταται έλξη μεταξύ του ηλεκτρονιακού νέφους των ηλεκτρονίων σθένους και των θετικά φορτισμένων πυρήνων των ατόμων μετάλλου.

			10.2

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Τα ηλεκτρόνια σθένους κινούνται ελεύθερα μέσα στο κρυσταλλικό πλέγμα του μετάλλου.

			10.3

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Βλέπε συνοπτική θεωρία, ενότητα 10.3.

			10.4

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Βλέπε συνοπτική θεωρία, ενότητα 10.3.

			10.5

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Όλα τα μέταλλα είναι στερεά πλην του Hg που είναι υγρός στους 298 Κ και 1 atm (το Cs τήκεται στους 302 Κ και το Ga στους 302,9 Κ).

			10.6

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Τα στοιχεία που παρουσιάζουν ενδιάμεσες ιδιότητες μεταξύ μετάλλων και αμετάλλων ονομάζονται ημιμέταλλα ή μεταλλοειδή.

			10.7

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Με εξαίρεση τις ακτινίδες, τα περισσότερα μέταλλα κρυσταλλώνονται σε ένα από τα πα-ρακάτω κρυσταλλικά συστήματα: κυβικό χωροκεντρωμένο (body-centered cubic, bcc), κυβικό εδροκε-ντρωμένο (face-centered cubic, fcc), εξαγωνικό πυκνότατης συσσώρευσης (hexagonal close packed, hcp). 

			10.8

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Μεταλλοειδή είναι τα B, Ge, Si, As, Sb, Te και At. Βλέπε συνοπτική θεωρία (Εικόνα 10.1).

			10.9

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: H μέση περιεκτικότητα μετάλλων σε ανθρώπινο οργανισμό βάρους 70 kg είναι: 

			Ca: 1000 g, K: 140 g, Na: 100 g, Mg: 25 g, Fe: 4,2 g, Zn: 2,3 g.

			10.10

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Το νικέλιο είναι σιδηρομαγνητικά υλικό. Ο γραφίτης λόγω της παρουσίας μη εντοπισμένων ηλεκτρονίων στα παράλληλα στρώματα της κρυσταλλικής δομής του, άγει το ηλεκτρικό ρεύμα κατά μήκος των στρωμάτων του και δεν άγει τον ηλεκτρισμό καθέτως των στρωμάτων του. Ολκιμότητα είναι η ιδιότητα των μετάλλων να μετατρέπονται σε σύρματα. 

			10.11

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Η προσπίπτουσα ακτινοβολία προκαλεί ταλάντωση των επιφανειακών ηλεκτρονίων του μετάλλου. Τα ηλεκτρόνια στη συνέχεια χάνουν την ενέργεια που απορρόφησαν, εκπέμποντας ακτινοβολία ορισμένου μήκους κύματος. Το εκπεμπόμενο αυτό φως προσδίδει στα μέταλλα χαρακτηριστική λάμψη.

			10.12

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Όταν ένα μέταλλο θερμαίνεται, οι ταχύτητες των ηλεκτρονίων αυξάνονται, οπότε κάτω από ορισμένες συνθήκες εκπέμπονται ηλεκτρόνια από το θερμαινόμενο μέταλλο. Το θερμοϊοντικό φαινόμενο οδήγησε στην εφεύρεση των ηλεκτρικών λαμπτήρων. 

			10.13

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Ο κρύσταλλος είναι κυβικός χωροκεντρωμένος. Ο αριθμός των ατόμων μετάλλου ανά στοιχειώδη κυψελίδα είναι για το κυβικό χωροκεντρωμένο σύστημα: (1/8 x 8) + 1 = 2 άτομα.

			10.14

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Ο κρύσταλλος είναι κυβικός εδροκεντρωμένος (πυκνότατης συσσώρευσης). Ο αριθμός των ατόμων μετάλλου ανά στοιχειώδη κυψελίδα είναι για το κυβικό εδροκεντρωμένο σύστημα: (1/8 x 8) + (1/2 x 6) = 4 άτομα.

			10.15

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Στους ηλεκτρολυτικούς αγωγούς η αγωγιμότητα αυξάνεται με την αύξηση της θερμοκρασίας (η αντίσταση μειώνεται). Σε αντίθεση με τους ηλεκτρολυτικούς αγωγούς, η ηλεκτρική αγωγιμότητα των μετάλλων μειώνεται με την αύξηση της θερμοκρασίας. Στους υπεραγωγούς η ηλεκτρική αντίσταση είναι μηδενική σε πολύ χαμηλές θερμοκρασίες, δηλαδή το ηλεκτρικό ρεύμα άγεται χωρίς απώλειες.

			10.16

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Όσο μειώνεται η απόσταση μεταξύ της ζώνης σθένους και της ζώνης αγωγιμότητας, τόσο η αγωγιμότητα του υλικού αυξάνεται. 

			10.17

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Εξ ορισμού το ενεργειακό διάκενο ανάμεσα στη ζώνη σθένους και στη ζώνη αγωγιμότητας (που είναι η πρώτη κατειλημμένη ζώνη πάνω από τη ζώνη σθένους) ονομάζεται απαγορευμένη ζώνη. 

			10.18

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Βλέπε συνοπτική θεωρία (ενότητα 10.1).

			10.19

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Η αγωγιμότητα αυξάνεται από πάνω προς τα κάτω, αφού ο C(διαμάντι) είναι μονωτής, το Si και Ge ημιαγωγοί και Sn και Pb αγωγοί. 

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση

			10.20

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Μέταλλα με κυβικό χωροκεντρωμένο πλέγμα, όπως ο σίδηρος, έχουν μεγάλη μηχανική αντοχή. Μέταλλα με κυβικό εδροκεντρωμένο πλέγμα, όπως ο χαλκός, είναι περισσότερο  όλκιμα. Μέταλλα στο εξαγωνικό σύστημα πυκνότατης συσσώρευσης, όπως ο ψευδάργυρος, δεν σφυρηλατούνται εύκολα.

			10.21

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Σύμφωνα με τη θεωρία των ελεύθερων ηλεκτρονίων που ερμηνεύει το μεταλλικό δεσμό, ο μεταλλικός κρύσταλλος μπορεί να θεωρηθεί ως ένα γιγαντιαίο μόριο στο οποίο τα ελεύθερα ηλεκτρόνια ανήκουν από κοινού στο σύνολο των ατόμων του μετάλλου.

			10.22

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: 1 g Au μπορεί να σχηματίσει σύρματα μήκους μέχρι 3 km, ενώ τα φύλλα Au μπορούν να έχουν πάχος 10-4 mm.

			10.23

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Τα μέταλλα γενικώς χαρακτηρίζονται από μεγάλες πυκνότητες σε σύγκριση με τα αμέταλλα. Αυτό συμβαίνει επειδή τα μέταλλα στη συντριπτική τους πλειοψηφία ακολουθούν την εξαγωνική (hcp) και την κυβική εδροκεντρωμένη (fcc) κρυσταλλική δόμηση που χαρακτηρίζονται ως δομές πυκνότατης συσσώρευσης.

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			10.24

			Απάντηση: Το ελαφρότερο μέταλλο είναι το λίθιο (Li) με ρ = 0,534 g cm-3. Τα πρωτεία στην ηλεκτρική αγωγιμότητα και θερμική αγωγιμότητα έχει ο Ag.

			10.25

			Απάντηση: Με βάση το σχήμα της στοιχειώδους κυψελίδας του κρυστάλλου (κυβικό εδροκεντρωμένο σύστημα) έχουμε:

			[image: ]

			α2 + α2 = (4r)2 ⇒ 2α2 = 16r2 ⇒ α = r√8 ⇒ α =1,44 Å√8 = 4,07 Å

			Ο όγκος της στοιχειώδους κυψελίδας είναι: V = α3= (4,07 Å)3 = 67,4 Å3 = 67,4 (10-8)3 cm3 =6,74 10-23 cm3 (1)

			Η μάζα της στοιχειώδους κυψελίδας είναι: m = (4 άτομα)(6,022 1023 άτομα/mol)(107,9 g/mol) (2)

			Η πυκνότητα δίνεται από τη σχέση: ρ = m / V (3)

			Αντικαθιστώντας την (1) και (2) στην (3) προκύπτει: ρ = 10,6 g cm-3.

			10.26

			Απάντηση: Με βάση το παρακάτω σχήμα έχουμε:

			[image: ]

			r = AB/4 (1)

			Επίσης, (ΑΓ)2 +(ΓΒ)2 = (ΑΒ)2 (2) και (ΓΔ)2 + (ΔΒ)2 = (ΓΒ)2 (3)

			οπότε, (286 pm)2 + (286 pm)2 = (ΓΒ)2 ⇒ ΓΒ = 404 pm

			Αντικαθιστώντας την τιμή ΓΒ στην εξίσωση (2) έχουμε: 

			(286 pm)2 + (404 pm)2 = (AB)2 ⇒ AB = 495 pm και r = 495/4 =124 pm.

			10.27

			Απάντηση: Ο κρύσταλλος είναι κυβικός εδροκεντρωμένος (πυκνότατης συσσώρευσης). Ο αριθμός των ατόμων μετάλλου ανά στοιχειώδη κυψελίδα είναι για το κυβικό εδροκεντρωμένο σύστημα: (1/8 x 8) + (1/2 x 6) = 4 άτομα.

			Η μάζα της στοιχειώδης κυψελίδας είναι: m = 4 x 1,055 10-25 Kg  και ο όγκος αυτής V= (3,62 10-10)3 m3

			Συνεπώς, ρ = m/V = 8,89 g/cm3.
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			11Α ΔΙΑΜΟΡΙΑΚΕΣ ΔΥΝΑΜΕΙΣ - ΣΥΝΟΠΤΙΚΗ ΘΕΩΡΙΑ

			
Σύνοψη

			Στο Α΄ μέρος του κεφαλαίου δίνονται τα διάφορα είδη διαμοριακών δυνάμεων σε συσχετισμό με τις φυσικές ιδιότητες των μοριακών ουσιών, όπως είναι η πτητικότητα, η διαλυτότητα, η τάση ατμών, η επιφανειακή τά-ση, το ιξώδες. Γίνεται αναφορά στις αποκλίσεις των αερίων και υγρών από την ιδανική συμπεριφορά λόγω των διαμοριακών δυνάμεων. Ταξινομούνται οι κρυσταλλικές ουσίες με βάση τους δομικούς τους λίθους και τους δεσμούς που αναπτύσσονται μεταξύ τους. Στο Β΄ μέρος του κεφαλαίου δίνονται ερωτήσεις ανοικτού και κλειστού τύπου και στο Γ΄ δίνονται οι απαντήσεις των ερωτήσεων και εξηγήσεις για την εμπέδωση της θεωρίας.

			Προαπαιτούμενη γνώση

			Προαπαιτούμενη γνώση είναι η ύλη Β και Γ΄ Λυκείου Χημείας θετικής κατεύθυνσης, καθώς και τα προηγούμενα κεφάλαια αυτού του βιβλίου.

			11.1. Εισαγωγή

			Εκτός από τους δεσμούς μεταξύ των ατόμων στα μόρια (ενδομοριακοί δεσμοί) ή των ιόντων στις ιοντικές ενώσεις (ιοντικοί δεσμοί), δεσμοί επίσης αναπτύσσονται και έξω από το μόριο (διαμοριακοί δεσμοί). Οι δεσμοί αυτοί οι οποίοι είναι ηλεκτροστατικής φύσης έχουν μεγάλη σημασία στη διαμόρφωση πολλών ιδιοτήτων των αερίων (π.χ. αποκλίσεις από την ιδανική συμπεριφορά), των υγρών (π.χ. σημείο βρασμού, διαλυτότητα, επιφανειακή τάση, ιξώδες κ.λπ.) και των στερεών (σημείο τήξεως, διαλυτότητα κ.λπ.).  

			Η ισχύς των διαμοριακών δυνάμεων ποικίλλει. Γενικώς, όμως, οι δεσμοί αυτοί είναι πολύ ασθενέστεροι των ενδομοριακών. Για παράδειγμα η ενέργεια διάσπασης των διαμοριακών δεσμών των μορίων του HCl είναι 16 kJ mol-1 (ενέργεια εξάτμισης HCl), ενώ η ενέργεια διάσπασης των μορίων είναι 431 kJ mol-1

			Οι διαμοριακές δυνάμεις μπορούν να ταξινομηθούν στις παρακάτω κατηγορίες:

			
					Δυνάμεις ιόντος - διπόλου μορίου.

					Δυνάμεις διπόλου μορίου - διπόλου μορίου.

					Δυνάμεις διπόλου μορίου - διπόλου μορίου εξ επαγωγής.

					Δυνάμεις στιγμιαίου διπόλου μορίου - στιγμιαίου διπόλου μορίου ή δυνάμεις διασποράς ή δυνάμεις London.

					Δεσμός υδρογόνου, ο οποίος θεωρείται ως μια ειδική περίπτωση δυνάμεων διπόλου - διπόλου. 

			

			11.2. Δυνάμεις Ιόντος - Διπόλου

			Οι δεσμοί ιόντος-διπόλου εμφανίζονται κυρίως κατά τη διάλυση ιοντικών ενώσεων στο νερό. Τα μόρια του νερού που είναι δίπολα περιβάλλουν τα δύο αντίθετου φορτίου ιόντα (Εικόνα 11.1). Με αυτό τον τρόπο προκαλείται εφυδάτωση ή ενυδάτωση (hydration) των ιόντων. Η δε ενεργειακή μεταβολή που λαμβάνει χώρα χαρακτηρίζεται ως ενθαλπία εφυδάτωσης ή ενυδάτωσης (enthalpy of hydration). Γενικότερα, κατά τη διαλύτωση (solvation) μιας ουσίας σε ένα διαλύτη, γίνεται προσρόφηση μορίων του διαλύτη στα μόρια ή τα ιόντα της διαλυμένης ουσίας και σύνδεση αυτών με δεσμούς διπόλου – διπόλου ή διπόλου – ιόντος.
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			Εικόνα 11.1 Δεσμοί ιόντος- διπόλου κατά τη διάλυση ιοντικής ένωσης στο νερό.

			Η ισχύς των δεσμών ιόντος - διπόλου μορίου εξαρτάται από το μέγεθος και το φορτίο των ιόντων, καθώς και από το μέγεθος και τη διπολική ροπή του μορίου. Όσο αυξάνεται το φορτίο του ιόντος ή το μέτρο τη διπολικής ροπής του μορίου, τόσο αυξάνει η ισχύς του δεσμού. Επίσης, η ισχύς των δεσμών ιόντος-διπόλου και κατά συνέπεια η ενθαλπία ενυδάτωσης  του ιόντος είναι ανάλογη του 1/d2. Όπου, d η απόσταση μεταξύ του κέντρου του ιόντος και του αντιθέτου φορτίου - πόλου του μορίου.

			11.3. Δυνάμεις Διπόλου - Διπόλου

			Πολικό μόριο ή μόνιμο δίπολο μόριο (polar molecule or permanent dipole) χαρακτηρίζεται ένα μόριο που έχει δύο κέντρα (πόλους) φορτίων: το ένα παρουσιάζει περίσσεια αρνητικού φορτίου (δ-) και το άλλο έλλειψη αρνητικού φορτίου (δ+).

			Η πολικότητα ενός μορίου καθορίζεται αφενός μεν από τις τιμές της ηλεκτραρνητικότητας των ατόμων, αφετέρου από τη γεωμετρία του μορίου. Μέτρο της πολικότητας ενός πολικού μορίου είναι η διπολική ροπή, μ. Η διπολική ροπή είναι διανυσματικό μέγεθος, το μέτρο της οποίας δίνεται από τη σχέση: 

			μ = δ · r

			όπου, 

			δ: το στοιχειώδες φορτίο (δ+ ή δ-) που εντοπίζεται στον κάθε πόλο του μορίου και

			r: η απόσταση των δύο πόλων.

			Οι δυνάμεις διπόλου – διπόλου είναι εξαιρετικά ασθενείς και γίνονται αισθητές μόνο σε μικρές αποστάσεις, αφού το μέτρο τους είναι αντιστρόφως ανάλογο της τρίτης δύναμης της διαμοριακής απόστασης (Εικόνα 11.2). Επιπλέον, η ανάπτυξη αυτών των δεσμών είναι δυνατή μόνο εφόσον η ενέργεια αλληλεπίδρασης υπερβαίνει την ενέργεια που εμφανίζεται λόγω θερμικής κίνησης των μορίων. Γι’αυτό, σε χαμηλές θερμοκρασίες έχουμε συνήθως υγρή ή στερεή κατάσταση, αφού οι ελκτικές διαμοριακές δυνάμεις διπόλου-διπόλου υπερβαίνουν τις απωστικές λόγω της θερμικής κίνησης. Αντίθετα, σε υψηλές θερμοκρασίες έχουμε αέρια φάση, αφού οι θερμικές δυνάμεις επικρατούν των ελκτικών διαμοριακών δυνάμεων.
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			Εικόνα 11.2 Σχηματική παρουσίαση πολικών μορίων ClBr. αριστερά: με διάταξη «κεφαλή-ουρά», δεξιά: με αντιπαράλληλη διάταξη.

			11.4. Δυνάμεις Διπόλου (ή Ιόντος) – Διπόλου Εξ Επαγωγής

			Τα δίπολα εξ επαγωγής (induced dipoles) είναι μη πολικά μόρια που πολώνονται (αναπτύσσουν διπολικότητα) λόγω της παρουσίας εξωτερικού ηλεκτρικού πεδίου που προκαλείται από φορτισμένα σωματίδια (ιόντα ή μόνιμα δίπολα).

			Πολωσιμότητα (polarizability) είναι το μέτρο της ευκολίας με την οποία η πυκνότητα του ηλεκτρονιακού φορτίου διαταράσσεται σε ένα μόριο (ή άτομο) υπό την επίδραση εξωτερικού ηλεκτρικού πεδίου. Τα μεγάλα μόρια (ή άτομα) συγκρατούν τα ηλεκτρόνια σθένους πιο χαλαρά γι’αυτό και εμφανίζουν μεγαλύτερη πολωσιμότητα.

			Οι διαμοριακές δυνάμεις διπόλου - διπόλου εξ επαγωγής γίνονται αισθητές μόνο σε εξαιρετικά μικρές αποστάσεις, αφού το μέτρο τους είναι αντιστρόφως ανάλογο της έκτης δύναμης της διαμοριακής απόστασης (Εικόνα 11.3). Οι διαμοριακές δυνάμεις αυτού του τύπου έχουν ιδιαίτερο ενδιαφέρον σε διαλύματα ιοντικών ή πολικών ενώσεων σε μη πολικούς διαλύτες.
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			Εικόνα 11.3 Αριστερά: Σχηματική παρουσίαση δυνάμεων μεταξύ διπόλου μορίου και διπόλου εξ επαγωγής. Δεξιά: Η διάλυση του O2 στο νερό ερμηνεύεται με βάση τους διαμοριακούς δεσμούς που αναπτύσσονται μεταξύ των δύο αυτών μορίων.

			11.5. Δυνάμεις Μεταξύ Στιγμιαίων Διπόλων ή Δυνάμεις Διασποράς ή Δυνάμεις London

			Είναι γνωστό ότι και τα μη πολικά μόρια των στοιχείων, όπως π.χ. του Ηe, H2, O2, N2, μπορούν σε πολύ χαμηλές θερμοκρασίες (κοντά στο απόλυτο μηδέν) να συμπυκνωθούν σε υγρά. Άρα μεταξύ των μη πολικών μορίων θα πρέπει επίσης να ασκούνται κάποιες ελκτικές δυνάμεις. Το 1926 ο Γερμανός Fritz London πρότεινε μία εξήγηση για τις δυνάμεις αυτές. Ας πάρουμε για παράδειγμα τα άτομα He. Η μέση κατανομή των ηλεκτρονίων γύρω από κάθε πυρήνα είναι συμμετρική (σφαιρική). Τα άτομα είναι μη πολωμένα και δεν παρουσιάζουν διπολική ροπή. Η στιγμιαία όμως κατανομή των ηλεκτρονίων δεν παρουσιάζει συνεχώς την ίδια εικόνα, όπως φαίνεται στο εικόνα 11.4. Σε κάποιο κλάσμα του χρόνου και τα δύο ηλεκτρόνια του ατόμου του He είναι προς το ένα άκρο του, φορτίζοντάς το στιγμιαία αρνητικά. Τότε, το άλλο άκρο φορτίζεται θετικά και έτσι δημιουργούνται στιγμιαία δίπολα.
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			Εικόνα 11.4 Συμμετρική μέση κατανομή ηλεκτρονίων σε δύο άτομα He (αριστερά). Σχηματισμός στιγμιαίων δίπολων (δεξιά).

			Γενικεύοντας μπορούμε να πούμε ότι,

			Στιγμιαία δίπολα (instantaneous dipoles) είναι τα μη πολικά  μόρια τα οποία αποκτούν για να ένα απειρο-ελάχιστο χρονικό διάστημα (σχεδόν ακαριαία) ορισμένη διπολικότητα εξαιτίας κάποιας απόκλισης από την κατάσταση ισορροπίας της ηλεκτρονιακής κατανομής τους. Ωστόσο, η απόκτηση διπολικότητας από ένα μό-ριο μπορεί να οδηγήσει και στη στιγμιαία εμφάνιση διπολικότητας εξ επαγωγής γειτονικών μορίων.

			Μεταξύ των στιγμιαίων αυτών διπόλων αναπτύσσονται ασθενείς ελκτικές δυνάμεις, οι οποίες ονομάζονται δυνάμεις London ή δυνάμεις διασποράς (dispersion forces), επειδή οι δυνάμεις δεν έχουν μια ορισμένη κατεύθυνση. Οι δυνάμεις αυτές είναι εξαιρετικά ασθενείς και γίνονται αισθητές μόνο σε πολύ μικρές αποστάσεις, αφού το μέτρο τους είναι αντιστρόφως ανάλογο της έκτης δύναμης της διαμοριακής τους απόστασης. 

			Στην εικόνα 11.5 απεικονίζεται η δυναμική ενέργεια του συστήματος He–He, λόγω δυνάμεων διασποράς, σε συνάρτηση με την απόσταση μεταξύ των ατόμων. Για συγκριτικούς λόγους στο ίδια εικόνα εμφανίζεται η δυναμική ενέργεια του Η-Η, λόγω ομοιοπολικού δεσμού, σε συνάρτηση με την διαπυρηνική τους απόσταση. Η ισχύς του δεσμού Η-Η είναι περίπου 5000 φορές μεγαλύτερη αυτής του He-He. Επίσης, το μήκος του δεσμού Ηe-He είναι 3 Å, ενώ το μήκος του δεσμού Η-Η είναι 0,74 Å.
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			Εικόνα 11.5 Σύγκριση της ισχύος και μήκους δεσμού ομοιοπολικού χημικού δεσμού με αυτή των δυνάμεων διασποράς, για το σύστημα Η-Η και Ηe –He, αντίστοιχα.

			Παρόλο που η διπολική ροπή των στιγμιαίων διπόλων αλλάζει συνεχώς διεύθυνση, δύο γειτονικά μόρια προσανατολίζονται αμοιβαία με τέτοιο τρόπο, ώστε να μεγιστοποιείται η μεταξύ τους έλξη.

			Η ισχύς των δεσμών μεταξύ των στιγμιαίων διπόλων εξαρτάται:

			
					Από τη σχετική μοριακή μάζα, Mr, των μορίων. Στα μεγάλα μόρια η κατανομή των ηλεκτρονίων διαταράσσεται ευκολότερα, με αποτέλεσμα να αναπτύσσονται ισχυρότεροι δεσμοί. 

					Από το σχήμα των μορίων. Γενικώς, αναπτύσσονται ισχυρότεροι δεσμοί στα μόρια που δεν έχουν διακλαδώσεις απ’ ότι στα μόρια με διακλαδώσεις, καθώς στην πρώτη περίπτωση τα μόρια πολώνονται ευκολότερα. Ως παράδειγμα αναφέρουμε το κανονικό πεντάνιο, που έχει σ.ζ. κατά περίπου 5 ºC μεγαλύτερο από ότι το 2,2-διμεθυλοπροπάνιο. 

			

			Επίσης, μπορούμε να θεωρήσουμε ότι δεσμοί διασποράς (London) εμφανίζονται σε όλα τα μόρια, ανεξάρτητα αν είναι πολωμένα ή όχι.

			Πρώτος ο van der Waals, το 1873, για να ερμηνεύσει τις αποκλίσεις των πραγματικών αερίων από την καταστατική εξίσωση των ιδανικών ή τέλειων αερίων, ανέφερε την ύπαρξη των διαμοριακών δυνάμεων. Γι’ αυτό οι διαμοριακές δυνάμεις μεταξύ διπόλου - διπόλου, διπόλου - μη διπόλου και μη δι-πόλων είναι γνωστές ως δυνάμεις van der Waals.

			11.6. Δεσμός ή Γέφυρα Υδρογόνου  

			Ο δεσμός υδρογόνου αποτελεί μια ειδική περίπτωση δεσμού διπόλου-διπόλου, που πραγματοποιείται μεταξύ ενός ατόμου υδρογόνου ενός μορίου (ενωμένου ομοιοπολικά με άτομα ισχυρά ηλεκτραρνητικά που έχουν μικρό μέγεθος, π.χ. F, O, N) και ενός ισχυρά ηλεκτραρνητικού ατόμου ενός άλλου μορίου, π.χ. F, O, N.

			Στο το δεσμό υδρογόνου η ισχυρή έλξη που ασκεί το ηλεκτραρνητικό στοιχείο στο κοινό ζεύγος ηλεκτρονίων αφήνει το άτομο υδρογόνου σχεδόν «γυμνό» από ηλεκτρόνια (Ηδ+). Υπό τη μορφή αυτή το άτομο υδρογόνου έλκει το αρνητικά φορτισμένο μέρος (F, Ν, Ο) ενός άλλου μορίου. Με αυτό τον τρόπο το άτομο υδρογόνου συνδέεται ταυτόχρονα με δύο πολύ ηλεκτραρνητικά άτομα, πρώτον με ομοιοπολικό δεσμό (στο ίδιο μόριο) και δεύτερον με δεσμό υδρογόνου (στο άλλο μόριο). 

			Στην εικόνα 11.6 δίνεται παραστατικά η σύνδεση δύο μορίων νερού, που τελικά οδηγεί στην εξαεδρική κατανομή των μορίων στις νιφάδες χιονιού.
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			Εικόνα 11.6 Σχηματική παρουσίαση ανάπτυξης δεσμού υδρογόνου μεταξύ δύο μορίων νερού (αριστερά). Διάταξη μορίων νερού στον πάγο (κέντρο). Εξαεδρική κατανομή  μορίων νερού στις νιφάδες χιονιού (δεξιά). 

			11.6.1. Μερικές συνέπειες του δεσμού υδρογόνου

			α. Δομή βιολογικών μορίων

			Στις πρωτεΐνες οι ομάδες Ν-Η και C=O του πεπτιδικού δεσμού ευνοούν τη δημιουργία δεσμών υδρογόνου οι οποίες προσδίδουν στα μόρια διάφορες δομές που έχουν πειραματικά πιστοποιηθεί με περίθλαση ακτίνων Χ. Μια σημαντική πρωτεϊνική διάταξη είναι αυτή που απεικονίζεται στην εικόνα 11.7 και αφορά τη β-δομή ή διαμόρφωση του «διπλωμένου σεντονιού». Στη διάταξη αυτή έχουμε αντιπαράλληλες πεπτιδικές αλυσίδες που συνδέονται μεταξύ τους με δεσμούς υδρογόνου.
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			Εικόνα 11.7 Σχηματική παρουσίαση της β- δομής των πρωτεϊνών α) με μοριακά μοντέλα και β) με επίπεδα (διαμόρφωση «διπλωμένου σεντονιού»), όπου οι πεπτιδικοί δεσμοί βρίσκονται στο επίπεδο. Οι επίπεδες πεπτιδικές αλυσίδες συνδέονται μεταξύ τους με δεσμούς υδρογόνου.

			Το DNA αποτελείται από τις ετεροκυκλικές βάσεις: γουανίνη, αδενίνη, θυμίνη και κυτοσίνη, από δεοξυριβόζη και φωσφορικό οξύ. Τα συστατικά αυτά συνδέονται μεταξύ τους μέσω του φωσφορικού οξέος σε πολυμερείς αλυσίδες. Οι αλυσίδες αυτές συνδέονται μεταξύ τους με δεσμούς υδρογόνου και διαμορφώνουν τη γνωστή δομή της διπλής έλικας του DNA (Watson και Crick, 1953) η οποία απεικονίζεται στην εικόνα 11.8.
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			Εικόνα 11.8 Σχηματική παρουσίαση της διπλής έλικας του DNA. Οι δεσμοί υδρογόνου που αναπτύσσονται μεταξύ των βά-σεων αδενίνης (Α) – θυμίνης (Τ) και γουανίνης (G) – κυτοσίνης (C) συγκρατούν μαζί τις δύο αλυσίδες.

			β. Η μεγάλη αντοχή του Nylon

			Οι δεσμοί υδρογόνου που αναπτύσσονται μεταξύ των μορίων του πολυμερούς ερμηνεύουν τη μεγάλη μηχανική αντοχή του Nylon (συνθετικό πολυαμίδιο).

			γ. Υψηλά σημεία ζέσης

			Ενώσεις με δεσμούς υδρογόνου παρουσιάζουν υψηλότερα σ.ζ. σε σύγκριση με άλλες ενώσεις με παραπλήσια σχετική μοριακή μάζα. Για παράδειγμα το νερό έχει σ.ζ. 100 ºC σε κανονική πίεση, ενώ το CH4 έχει μόνο –167,1 °C. Στην εικόνα 11.9 απεικονίζονται σχηματικά τα σ.ζ. των υδρογονούχων ενώσεων της IVA, VA, VIA και VIIA ομάδας του Π.Π. Το σ.ζ. των υδρογονούχων ενώσεων γενικώς αυξάνεται με την αύξηση της σχετικής μοριακής μάζας τους. Ωστόσο, το H2O, το HF και η ΝΗ3 παρουσιάζουν ασυνή-θιστα υψηλά σ.ζ., λόγω σχηματισμού δεσμών υδρογόνου μεταξύ των μορίων τους.
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			Εικόνα 11.9 Σημεία ζέσης υδρογονούχων ενώσεων της IVA, VA, VIA και VIIA ομάδας του περιοδικού πίνακα.

			δ. Διαλυτότητα

			Η διαλυτότητα των κατώτερων μελών των αλκοολών (π.χ. αιθανόλης) στο νερό μπορεί να ερμηνευθεί με βάση τους δεσμούς υδρογόνου που αναπτύσσονται μεταξύ των μορίων της αλκοόλης και των μορίων του νερού. Με την ίδια λογική ερμηνεύεται η διαλυτότητα των κατώτερων μελών των καρβοξυλικών οξέων (π.χ. του αιθανικού οξέος, CH3COOH) στο νερό.

			Επίσης, η διαλυτότητα του χλωροφορμίου (CHCl3) στην ακετόνη (CH3COCH3) δικαιολογείται ως εξής: τα τρία άτομα χλωρίου σχεδόν «απογυμνώνουν» από ηλεκτρόνια το άτομο του υδρογόνου στο μόριο του CHCl3, με αποτέλεσμα, να σχηματίζεται δεσμός υδρογόνου ανάμεσα στα άτομα Η του χλωροφορμίου και στο άτομο Ο της ακετόνης.

			ε. Χαρακτηριστικές ιδιότητες H2O

			Το σ.ζ. του νερού είναι αναπάντεχα υψηλό σε σχέση με άλλα υδρίδια με παραπλήσιο Mr (Εικόνα 11.9). Επίσης, ο πάγος είναι ελαφρύτερος του νερού και αυτό οφείλεται στην «ανοικτή» κρυσταλλική δομή του πάγου, λόγω των δεσμών υδρογόνου (Εικόνα 11.10).
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			Εικόνα 11.10 Η «ανοικτή» δομή του πάγου οφείλεται στον κατευθυνόμενο χαρακτήρα των δεσμών υδρογόνου.

			Το γεγονός ότι ο πάγος έχει μικρότερη πυκνότητα από το υγρό νερό οδηγεί στο σχηματισμό στρώματος πάγου στην επιφάνεια των παγωμένων θαλασσών και λιμνών. Το στρώμα αυτού του πάγου μονώνει την υπόλοιπη μάζα του νερού κατά του ψύχους. Έτσι, προφυλάσσονται τα κατώτερα στρώματα και εξασφαλίζεται η ζωή στους υδρόβιους οργανισμούς. Η διάσπαση των δεσμών υδρογόνου συνεχίζεται όσο η θερμοκρασία του νερού ανεβαίνει πάνω από τους 0 °C. Τα διασπασθέντα μόρια γεμίζουν σιγά-σιγά την «κούφια» μοριακή δομή του νερού με αποτέλεσμα τη συνεχή αύξηση της πυκνότητας του νερού μέχρι τους 4 °C. Έτσι, το νερό παρουσιάζει τη μέγιστη πυκνότητά του στους 4 °C (Εικόνα 11.11). Πάνω από τους 4 °C η αύξηση της θερμοκρασίας προκαλεί διαστολή στο νερό, λόγω αύξησης της μέσης κινητικής ενέργειας των μορίων.
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			Εικόνα 11.11 Μεταβολή της πυκνότητας του H2O σε συνάρτηση με τη θερμοκρασία.

			Το νερό έχει μεγάλη θερμοχωρητικότητα, δηλαδή χρειάζεται μεγάλο ποσό ενέργειας για να αυξηθεί η θερμοκρασία του κατά 1 °C. Αυτό κυρίως οφείλεται στους δεσμούς υδρογόνου, καθώς απαιτείται σχετικά υψηλή ενέργεια για τη θραύση των δεσμών υδρογόνου και την αύξηση της κινητικής ενέργειας των μορίων. Για τον ίδιο λόγο η θερμότητα εξάτμισης και η θερμότητα τήξης του νερού έχουν υψηλές τιμές. 

			Τα παραπάνω έχουν ιδιαίτερη σημασία στη διαμόρφωση ήπιων κλιματολογικών συνθηκών στη Γη. Για παράδειγμα, η εξάτμιση των επιφανειακών νερών των θαλασσών και των λιμνών απορροφά πάνω από τα το 30 % της ηλιακής ενέργειας που φθάνει στην επιφάνεια της γης. Αποτέλεσμα είναι να έχουμε πιο ήπια καλοκαίρια. Η ενέργεια αυτή ελευθερώνεται κατά τη διάρκεια των βροχοπτώσεων και χιονοπτώσεων, με τη συμπύκνωση των υδρατμών. Έτσι έχουμε πιο ήπιους χειμώνες.

			11.7. Πραγματικά Αέρια και Διαμοριακές Δυνάμεις

			Είναι γνωστό ότι τα ιδανικά ή τέλεια αέρια υπακούουν στους παρακάτω νόμους: 

			
					Νόμος Boyle		P V = σταθερό		όταν n, Τ σταθερά 

					Νόμος Charles		V ∞ T			όταν n, P σταθερά

					Νόμος Gay-Lussac	P ∞ T			όταν n, V σταθερά

			

			Οι νόμοι αυτοί συνοψίζονται στην παρακάτω εξίσωση: 

			P V = n R T

			η οποία περιγράφει πλήρως τη συμπεριφορά (κατάσταση) ενός αερίου σε ορισμένες συνθήκες. Γι’ αυτό ονομάζεται καταστατική εξίσωση ιδανικών αερίων.

			Τα αέρια που υπακούουν στην καταστατική εξίσωση των ιδανικών αερίων ονομάζονται ιδανικά ή τέλεια αέρια

			Τα περισσότερα αέρια, κάτω από συνθήκες χαμηλής πίεσης και υψηλής θερμοκρασίας, προσεγγίζουν την ιδανική συμπεριφορά και συνεπώς υπακούουν στους νόμους των αερίων. Αποκλίσεις παρατηρούνται σε χαμηλές θερμοκρασίες και υψηλές πιέσεις (συνθήκες υγροποίησης). Ιδανικά επίσης συμπεριφέρονται και πολλά μίγματα αερίων, κάτω από ορισμένες συνθήκες πίεσης και θερμοκρασίας. Έτσι, η καταστατική εξίσωση για αέρια μίγματα παίρνει τη μορφή:

			P V = nολ R T

			Για τα ιδανικά αέρια ισχύουν οι εξής παραδοχές με βάση τις οποίες ερμηνεύεται η συμπεριφορά τους σύμφωνα με την κινητική θεωρία των αερίων:

			
					Ο όγκος των μορίων του αερίου θεωρείται αμελητέος σε σχέση με τον όγκο του δοχείου που τα περιέχει.

					Οι συγκρούσεις μεταξύ των μορίων του ιδανικού αερίου ή με τα τοιχώματα του δοχείου θεωρούνται απόλυτα ελαστικές, χωρίς να μεταβάλλεται η κινητική τους ενέργεια.

					Μεταξύ των μορίων του ιδανικού αερίου δεν ασκούνται δυνάμεις οποιαδήποτε φύσης. 

					Για 1 mol ιδανικού αερίου ισχύει: PV / RT = 1

			

			Πειραματικά έχει αποδειχθεί ότι ο λόγος (PV/RT), που ονομάζεται παράγοντας συμπιεστότητας (z), αποκλίνει της μονάδας σε πολλές περιπτώσεις. Η απόκλιση αυτή των πραγματικών αερίων από την ιδανική συμπεριφορά, όπως π.χ. του Ν2, CH4, H2, CO2, είναι μικρότερη σε χαμηλές πιέσεις. Επίσης, η απόκλιση ενός αερίου από την ιδανική συμπεριφορά εξαρτάται από τη θερμοκρασία. Σε υψηλές θερμοκρασίες το αέριο προσεγγίζει την ιδανική συμπεριφορά και σε χαμηλές αποκλίνει από αυτή (Εικόνα 11.12).
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			Εικόνα 11.12 Γραφική παράσταση του λόγου PV / RT (παράγοντας συμπιεστότητας) α) σε συνάρτηση με την πίεση και για 1 mol ορισμένων αερίων στους 300 Κ. και β) σε συνάρτηση με την πίεση για 1 mol N2 σε διάφορες θερμοκρασίες.

			Συμπερασματικά,

			Κάτω από συνθήκες χαμηλής πίεσης και υψηλής θερμοκρασίας, τα πραγματικά αέρια προσεγγίζουν την ιδανική συμπεριφορά.

			Οι αποκλίσεις των πραγματικών αερίων από την ιδανική συμπεριφορά οφείλεται στο γεγονός ότι ο πραγματικός όγκος των αερίων δεν είναι αμελητέος σε σχέση με τον όγκο του δοχείου. Αυτό συντελεί στη μείωση του διαθέσιμου όγκου V και επομένως στην αύξηση της ασκούμενης πίεσης στα τοιχώματα του δοχείου. Με αυτό τον τρόπο, ο συντελεστής συμπιεστότητας γίνεται μεγαλύτερος της μονάδας (z>1). Η παράμετρος αυτή έχει ιδιαίτερη σημασία σε υψηλές πιέσεις.

			Μια άλλη σημαντική παράμετρος που προκαλεί απόκλιση των πραγματικών αερίων από την ιδανική συμπεριφορά είναι οι διαμοριακές ελκτικές δυνάμεις. Αυτές μειώνουν την πίεση του αερίου, με αποτέλεσμα ο συντελεστής συμπιεστότητας να γίνεται μικρότερος της μονάδας (z<1). Η παράμετρος αυτή έχει επίσης, όπως ο μοριακός όγκος, εντονότερο χαρακτήρα σε υψηλές πιέσεις. 

			11.7.1. Εξίσωση van der Waals

			Για την περιγραφή της συμπεριφοράς των πραγματικών αερίων, ο Δανός επιστήμονας van der Waals το 1873 τροποποίησε  την καταστατική εξίσωση των αερίων με την φερώνυμη  εμπειρική εξίσωση van der Waals: 

			(P + n2α/V2)(V-nb) = nRT

			Όπου,

			α και b σταθερές χαρακτηριστικές για κάθε αέριο. 

			Ο όρος nb διορθώνει τον διαθέσιμο όγκο του αερίου λόγω του όγκου που καταλαμβάνουν τα μόρια του. Η σταθερά α έχει σχέση με τις διαμοριακές δυνάμεις. 

			Με βάση τις τιμές των σταθερών α και b προκύπτει ότι το ήλιο και το υδρογόνο είναι σχεδόν ιδανικά αέρια σε συνηθισμένες συνθήκες, ενώ σε υψηλές πιέσεις αποκτούν χαρακτήρα πραγματικού αερίου. Αντίθετα, το CO2 ανήκει στην κατηγορία των πραγματικών αερίων κάτω από οποιαδήποτε συνθήκες.

			11.8. Ιδιότητες Υγρών και Διαμοριακές Δυνάμεις 

			Το είδος και η ισχύς των διαμοριακών δεσμών παίζουν καθοριστικό ρόλο στη διαμόρφωση πολλών ιδιοτήτων των υγρών, όπως είναι αυτές που αναφέρονται παρακάτω.

			11.8.1. Ιξώδες (viscosity)

			Ιξώδες είναι η εσωτερική τριβή, η αντίσταση δηλαδή που εμφανίζει ένα υγρό ή γενικότερα ένα ρευστό (υγρό ή αέριο) στη ροή. 

			Το ιξώδες ενός ρευστού εκφράζεται με το συντελεστή ιξώδους και συσχετίζεται άμεσα με τους διαμοριακούς δεσμούς που αναπτύσσονται μεταξύ των μορίων του. Είναι προφανές, ότι όσο ισχυρότεροι είναι οι διαμοριακοί δεσμοί τόσο μεγαλύτερος είναι ο συντελεστής ιξώδους (Εικόνα 11.13).
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			Εικόνα 11.13 Σχετικό ιξώδες διαφόρων υγρών. Μεγάλες τιμές ιξώδους εμφανίζουν τα υγρά με ισχυρούς διαμοριακούς δε-σμούς (δεσμοί υδρογόνου). Ειδικά στον Ηg η υψηλή τιμή ιξώδους ερμηνεύεται με βάση τον μεταλλικό δεσμό που συνδέουν τα άτομά του.

			Γενικά το ιξώδες των υγρών μειώνεται με την αύξηση της θερμοκρασίας, αφού με την αύξηση της θερμοκρασίας το υγρό διαστέλλεται, οι αποστάσεις μεταξύ των μορίων μεγαλώνουν με αποτέλεσμα η ισχύς των διαμοριακών δυνάμεων να μειώνεται.

			11.8.2. Επιφανειακή τάση (surface tension)

			Τα μόρια στο εσωτερικό ενός υγρού δέχονται ελκτικές δυνάμεις από άλλα γειτονικά μόρια από όλες τις διευθύνσεις. Η συνισταμένη των δυνάμεων αυτών είναι μηδέν. Αντίθετα, τα επιφανειακά μόρια δέχονται ελκτικές δυνάμεις μόνο προς το εσωτερικό της μάζας του υγρού με αποτέλεσμα να μειώνεται η επιφάνεια του υγρού (Εικόνα 11.14). Γι’αυτό τα υγρά έχουν την τάση να καταλαμβάνουν τη μικρότερη δυνατή επιφάνεια, π.χ. το σφαιρικό σχήμα των σταγόνων της βροχής.

			Μέτρο των ελκτικών αυτών δυνάμεων προς το εσωτερικό ενός υγρού είναι η επιφανειακή τάση, η οποία αυξάνεται όσο αυξάνεται η ισχύς των διαμοριακών δυνάμεων. Η επιφανειακή τάση μειώνεται με την αύξηση της θερμοκρασίας, αφού έτσι μειώνονται οι διαμοριακοί δεσμοί.
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			Εικόνα 11.14 Σχηματική παρουσίαση διαμοριακών δυνάμεων στην επιφάνεια και το εσωτερικό ενός υγρού.

			11.8.3. Διάχυση (diffusion)

			Διάχυση, είναι το φαινόμενο κατά το οποίο δύο ρευστά (υγρά ή αέρια) που βρίσκονται σε επαφή διεισδύουν βαθμιαία το ένα μέσα στο άλλο και διασκορπίζονται μέχρι να αναμιχθούν πλήρως, ώστε το σύστημα να αποκτήσει τελικά τα χαρακτηριστικά ενός ομογενούς μίγματος. Όταν αναμειγνύονται δύο υγρά, τα μόρια του ενός διαχέονται στα μόρια του άλλου. Ωστόσο, η διάχυση που παρατηρείται στα υγρά είναι κατά πολύ βραδύτερη των αερίων. Αυτό δικαιολογείται με βάση την ισχύ των διαμοριακών δυνάμεων που αναπτύσσονται σε κάθε περίπτωση, καθώς και την πυκνότητα του ρευστού.

			11.8.4. Διαβροχή (wetting)

			Διαβροχή είναι η ιδιότητα που έχουν τα υγρά να απλώνονται στην επιφάνεια των στερεών με τα οποία έρχονται σε επαφή. Αν ένα υγρό διαβρέχει ή όχι μια επιφάνεια, εξαρτάται τόσο από τη φύση του υγρού όσο και του υλικού της επιφάνειας. Έτσι, το νερό διαβρέχει το γυαλί, ενώ δεν διαβρέχει το χαλκό. Ο υδράργυρος αντίθετα δεν διαβρέχει το γυαλί, διαβρέχει όμως το χαλκό.

			Η διαβροχή είναι άμεσα συνδεδεμένη με το είδος και την ισχύ των διαμοριακών δεσμών που ανα-πτύσσονται μεταξύ των μορίων του στερεού και των μορίων του υγρού.

			11.8.5. Τάση ατμών (vapor pressure)

			Αν σε κλειστό δοχείο εισάγουμε μια ποσότητα υγρού τότε, μετά από κάποιο χρόνο και εφόσον η θερμοκρασία διατηρείται σταθερή, αποκαθίσταται ισορροπία μεταξύ της αέριας και της υγρής φάσης. Στην ισορροπία αυτή όσα μόρια εξαερώνονται άλλα τόσα υγροποιούνται, δηλαδή η ταχύτητα εξαέρωσης ισούται με την ταχύτητα υγροποίησης. Μ΄αυτό τον τρόπο ο αριθμός των μορίων του αερίου διατηρείται σταθερός και η πίεση που ασκεί το αέριο παίρνει μια συγκεκριμένη τιμή, την τάση ατμών (Εικόνα 11.15).

			Τάση ατμών ενός υγρού (ή στερεού) σε μια ορισμένη θερμοκρασία, ονομάζεται η πίεση που ασκούν οι ατμοί του υγρού (ή στερεού) όταν το υγρό (ή στερεό) βρίσκεται σε ισορροπία με τους ατμούς του.
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			Εικόνα 11.15 α. Το σύστημα υγρό-ατμός δεν έχει ακόμα φτάσει σε κατάσταση ισορροπίας. β. Το σύστημα υγρό-ατμός είναι σε κατάσταση ισορροπίας. Η ταχύτητα εξάτμισης ισούται με την ταχύτητα υγροποίησης. γ. Στερεό και ατμός σε ισορροπία. Η πίεση που ασκούν οι ατμοί του στερεού ονομάζεται τάση ατμού του στερεού. 

			Η τάση ατμών ενός υγρού (ή στερεού) εξαρτάται από:

			α. τη θερμοκρασία. Όσο αυξάνεται η θερμοκρασία τόσο αυξάνεται η μέση ταχύτητα των μορίων του υγρού, ενώ οι επιμέρους ταχύτητες των μορίων ακολουθούν κατανομές αντίστοιχες των αερίων. Όσα μόρια έχουν επαρκή ενέργεια για να υπερνικήσουν τις διαμοριακές ελκτικές δυνάμεις εγκαταλείπουν την υγρή φάση και μεταπηδούν στην αέρια (εξάτμιση). Κατ’ αυτό τον τρόπο αυξάνεται η τάση των ατμών. Κατά κανόνα η τάση ατμών είναι εκθετική συνάρτηση της θερμοκρασίας, δηλαδή η τάση ατμών αυξάνεται απότομα με την θερμοκρασία και μάλιστα η αύξηση αυτή είναι τόσο απότομη όσο πιο πτητικό είναι το υγρό.

			Όταν η τάση ατμών γίνει ίση με την εξωτερική πίεση τότε το υγρό βράζει, δηλαδή φεύγουν φυσαλίδες αερίων από ολόκληρη τη μάζα του υγρού. Κάτω από τις ίδιες συνθήκες ένα στερεό μπορεί να εξαχνωθεί. Αν η εξωτερική πίεση είναι ίση με την ατμοσφαιρική πίεση (760 mmHg), τότε το σημείο αυτό ονομάζεται κανονικό σημείο βρασμού ή εξάχνωσης, αντίστοιχα.

			β. τη φύση του σώματος. Ισχυρές διαμοριακές δυνάμεις δεν ευνοούν την εξαέρωση και οι αντίστοιχες ουσίες χαρακτηρίζονται ως μη πτητικές, π.χ. Hg. Αντίθετα, ασθενείς διαμοριακές ευνοούν την εξάτμιση και οι αντίστοιχες ουσίες χαρακτηρίζονται ως πτητικές, π.χ. αιθέρας.

			11.9. Διαγράμματα Φάσεων

			Τα διαγράμματα φάσης είναι διαγράμματα πίεσης–θερμοκρασίας που περιγράφουν τις συνθήκες υπό τις οποίες μια ουσία βρίσκεται σε στερεά, υγρή ή αέρια φάση, καθώς και τις συνθήκες ισορροπίας ανάμεσα σε δύο ή περισσότερες φάσεις.

			Στην παρακάτω εικόνα, απεικονίζεται ένα τυπικό διάγραμμα φάσης μιας ουσίας.
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			Εικόνα 11.16 Τυπικό διάγραμμα φάσεων.

			Η καμπύλη ΟΓ (εικόνα 11.16) είναι η καμπύλη εξάτμισης και παριστάνει την τάση ατμού της υγρής ουσίας σε διάφορες θερμοκρασίες, ή το σημείο ζέσης της ουσίας σε διάφορες πιέσεις. Το σημείο Γ (μέγιστο της καμπύλης) είναι το κρίσιμο σημείο. Πάνω από τη θερμοκρασία που αντιστοιχεί στο σημείο αυτό, κρίσιμη θερμοκρασία (Τc), δεν είναι δυνατή η υγροποίηση του ατμού. Η πίεση που αντιστοιχεί στο σημείο Γ ονομάζεται κρίσιμη πίεση (Pc). Πάνω από τη θερμοκρασία που αντιστοιχεί στο σημείο αυτό (κρίσιμη θερμοκρασία) δεν είναι δυνατή η υγροποίηση του ατμού. Στην περιοχή αυτή το υγρό δεν διακρίνεται από τον ατμό του και λέμε ότι το ρευστό βρίσκεται σε υπερκρίσιμη κατάσταση (supercritical fluid, SFC), δηλαδή βρίσκεται σε κατάσταση υπερευστότητας.

			Η καμπύλη ΟΒ είναι η καμπύλη εξάχνωσης και παριστάνει την τάση ατμού της στερεάς ουσίας σε διάφορες θερμοκρασίες ή το σημείο εξάχνωσης της ουσίας (μετατροπή στερεού σε ατμό) υπό διάφορες πιέσεις.

			Η καμπύλη ΟΔ είναι η καμπύλη του σημείου πήξης και δίνει τις τιμές πίεσης και θερμοκρασίας στις οποίες υπάρχει ισορροπία μεταξύ του στερεού και υγρού. Παριστάνει δηλαδή τα σημεία τήξης του στερεού υπό διαφόρους πιέσεις.

			Τέλος, στις περιοχές έξω από τις καμπύλες υπάρχει μία μόνο φάση: η στερεή, η υγρή ή η αέρια. Στο σημείο της τομής Ο των τριών καμπυλών συνυπάρχουν σε ισορροπία και οι τρεις φάσεις (στερεά, υγρή και αέρια) και το σημείο αυτό ονομάζεται τριπλό σημείο. Η παραμικρή μεταβολή της πίεσης ή της θερμοκρασίας έχει ως αποτέλεσμα την εξαφάνιση της μιας τουλάχιστον από τις τρεις φάσεις.

			Στην εικόνα 11.17 δίνεται το διάγραμμα φάσεων του νερού. Με βάση την καμπύλη εξάτμισης ΟΓ παρατηρούμε ότι στη θερμοκρασία 100 °C η τάση ατμών του νερού είναι 760 mmHg (κανονικό σημείο βρασμού του νερού). Επίσης στην κορυφή McKinley της Αλάσκα, όπου η ατμοσφαιρική πίεση είναι 330mmHg, το νερό βράζει στους 78 °C.
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			Εικόνα 11.17 Διάγραμμα φάσεων του νερού. Οι διακεκομμένες γραμμές αντιστοιχούν σε σημεία για τα οποία γίνεται αναφορά στο κείμενο. Η σχεδίαση δεν είναι υπό κλίμακα.

			Από τη καμπύλη εξάχνωσης ΒΟ (Εικόνα 11.17) προκύπτει ότι ο πάγος εξαχνώνεται στους -10 °C υπό πίεση 2,15 mmHg. Επίσης, το τριπλό σημείο αντιστοιχεί σε πίεση 4,58 mmHg και θερμοκρασία 0,01 °C. Το σημείο αυτό χρησιμοποιείται ως σημείο αναφοράς θερμοκρασιών (273,16 Κ). Τέλος, να παρατη-ρήσουμε με βάση την καμπύλη ΟΔ ότι όσο αυξάνεται η πίεση στον πάγο, τόσο το σημείο τήξης ελαττώ-νεται. Αυτό συμβαίνει επειδή στον πάγο η τήξη προκαλεί μείωση του όγκου. Ο πάγος αποτελεί εξαίρεση, αφού συνήθως με αύξηση της πίεσης προκαλείται ανύψωση του σημείου τήξης καθώς και του σημείου ζέσης. Επίσης, να παρατηρήσουμε ότι η μεταβολή του σημείου τήξης με την πίεση είναι πολύ μικρότερη από την αντίστοιχη μεταβολή του σημείου ζέσης.

			Το νερό έχει ιδιόμορφη συμπεριφορά, καθώς σχεδόν όλες οι άλλες ουσίες έχουν σημεία πήξεως τα οποία αυξάνονται με την αύξηση της πίεσης. Για παράδειγμα, στο διάγραμμα φάσεων του CO2 η καμπύλη του σημείου πήξης κλίνει προς τα δεξιά (Εικόνα 11.18α), αφού το σημείο πήξης αυξάνεται με την αύξηση της πίεσης. Επίσης, να παρατηρήσουμε ότι το τριπλό σημείο είναι στους –56,7 °C και 5,1 atm. Σε πίεση 1 atm το στερεό CO2 είναι σε ισορροπία με τους ατμούς σε θερμοκρασία –78,5 °C. Η θερμοκρασία αυτή –78,5 °C είναι η θερμοκρασία που ο ξηρός πάγος εξαχνώνεται υπό ατμοσφαιρική πίεση.

			Μια διαφορετική μορφή διαγράμματος φάσεων εμφανίζεται στην περίπτωση του άνθρακα, όπως φαίνεται στο εικόνα 11.18β. Το διάγραμμα εμφανίζει δύο τριπλά σημεία. Στο Ο1 το διαμάντι και ο γραφίτης συνυπάρχουν σε ισορροπία με τον υγρό άνθρακα. Το Ο2 αναφέρεται στην ισορροπία μεταξύ του γραφίτη, του υγρού και των ατμών του άνθρακα. Να παρατηρήσουμε ότι η κλίμακα των πιέσεων είναι λογαριθμική, ώστε να περιλαμβάνει το μεγάλο εύρος τιμών που αναφέρονται στο διάγραμμα.
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			Εικόνα 11.18 α. Διάγραμμα φάσεων του διοξειδίου του άνθρακα. Οι διακεκομμένες γραμμές αντιστοιχούν σε σημεία για τα οποία γίνεται αναφορά στο κείμενο. Η σχεδίαση δεν είναι υπό κλίμακα. β. Διάγραμμα φάσεων του άνθρακα με δύο τριπλά σημεία.

			11.10. Κρυσταλλικά Στερεά

			Στους ιοντικούς κρυστάλλους τα θετικά ιόντα (κατιόντα) και αρνητικά ιόντα (ανιόντα) συγκρατούνται με ισχυρές δυνάμεις ηλεκτροστατικής φύσης. Οι δυνάμεις αυτές είναι τόσο ισχυρότερες όσο μεγαλύτερο είναι το φορτίο των ιόντων και όσο μικρότερο είναι το μέγεθός τους. Με βάση τη χημική αυτή δόμηση, μπορούν να ερμηνευθούν και οι χαρακτηριστικές ιδιότητες των ιοντικών ενώσεων.

			Οι ιοντικοί κρύσταλλοι έχουν πολύ μικρή αγωγιμότητα και χαρακτηρίζονται ως μονωτές. Αντίθετα, τα τήγματα τους άγουν το ηλεκτρικό ρεύμα και ανήκουν στην κατηγορία των καλών αγωγών, λόγω της διάστασης που προκαλείται στις υψηλές θερμοκρασίες.

			Οι ιοντικοί κρύσταλλοι είναι σκληροί, αλλά εύθραυστοι και παρουσιάζουν υψηλά σημεία τήξης και ζέσης. Για παράδειγμα το NaCl τήκεται περίπου στους 800 ºC και η αλούμινα (Αl2O3) στους 2000 °C. Όσο αυξάνεται το φορτίο των ιόντων τόσο αυξάνεται η δυστηκτότητα του ιοντικού κρυστάλλου.

			Τέλος, πολλά ιοντικά στερεά είναι ευδιάλυτα σε πολικούς διαλύτες (π.χ. το νερό), λόγω των ισχυρών δεσμών που αναπτύσσονται μεταξύ των ιόντων και των μορίων του διαλύτη (εφυδάτωση ιόντων). Τυπικό παράδειγμα ιοντικού κρυστάλλου είναι του NaCl, που απεικονίζεται στην εικόνα 11.19.
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			Εικόνα 11.19 Σχηματική παρουσίαση ιοντικού κρυστάλλου NaCl (αριστερά). Μικρογραφία κρυστάλλων NaCl (δεξιά).

			11.10.1. Μεταλλικοί κρύσταλλοι

			Στους μεταλλικούς κρυστάλλους οι δομικές μονάδες είναι άτομα μετάλλων που συνδέονται με μεταλλικό δεσμό. Με βάση αυτόν ερμηνεύονται οι χαρακτηριστικές ιδιότητες των μετάλλων (ο μεταλλικός χαρακτήρας): η υψηλή ηλεκτρική και θερμική αγωγιμότητα, η ελατότητα, η ολκιμότητα, οι υψηλές τιμές πυκνότητας και σημείου τήξεως, η μεταλλική λάμψη κλπ. (κεφάλαιο 10).

			11.10.2. Ατομικοί κρύσταλλοι

			Τα κρυσταλλικά πλέγματα της κατηγορίας αυτής αποτελούνται από άτομα που συγκρατούνται μεταξύ τους με ομοιοπολικούς δεσμούς, όπως είναι ο γραφίτης και το διαμάντι. Στις περιπτώσεις αυτές ο κρύσταλλος μπορεί να θεωρηθεί ως ένα γιγαντιαίο μόριο. Οι ατομικοί κρύσταλλοι χαρακτηρίζονται από μεγάλη σκληρότητα (με εξαίρεση το γραφίτη) και με πολύ υψηλά σημεία τήξης (μεγαλύτερα από αυτά που συναντάμε στις ιοντικές ενώσεις), λόγω της μεγάλης ισχύος του ομοιοπολικού δεσμού. Για παράδειγμα ο άνθρακας (διαμάντι ή γραφίτης) είναι η πιο δύστηκτη ουσία με σημείο τήξεως περίπου 3500 °C. Επίσης, η απουσία φορτίων από τον κρύσταλλο έχει ως συνέπεια τα ομοιοπολικά στερεά να χαρακτηρίζονται ως μονωτές. Στο  θέμα αυτό υπάρχουν εξαιρέσεις, όπως ο γραφίτης (καλός αγωγός), το γερμάνιο και το πυρίτιο (ημιαγωγοί). 

			Στον γραφίτη (Εικόνα 11.20) τα άτομα του άνθρακα έχουν υποστεί sp2 υβριδισμό και ενώνονται μεταξύ τους με σ δεσμούς (sp2 + sp2) σχηματίζοντας επίπεδα με εξαγωνικούς δακτυλίους. Τα p τροχιακά των ατόμων είναι κάθετα στα επίπεδα αυτά και σχηματίζουν με επικάλυψη ένα π μη εντοπισμένο δεσμό ο οποίος προσδίδει και την ηλεκτρική αγωγιμότητα του γραφίτη. Τα επίπεδα αυτά του γραφίτη είναι παράλληλα και συνδέονται μεταξύ τους με ασθενείς δυνάμεις London.
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			Εικόνα 11.20 Σχηματική παρουσίαση των σ και π δεσμών στο γραφίτη.

			11.10.3. Μοριακοί κρύσταλλοι

			Στην κατηγορία αυτή περιλαμβάνονται τα στερεά Ι2, S6, CO2(s) (ξηρός πάγος), SO2(s), τα στερεοποιημένα ευγενή αέρια, o πάγος, τα περισσότερα οργανικά στερεά κλπ. Οι δομικοί λίθοι στις περιπτώσεις αυτές είναι μόρια που συγκρατούνται μεταξύ τους με ασθενείς διαμοριακές δυνάμεις, π.χ. δεσμοί van der Waals (Εικόνα 11.21). Έτσι, τα στερεά μοριακής κατασκευής είναι μαλακά. Έχουν σχετικά υψηλές τάσεις ατμών (μεγάλη πτητικότητα) και χαμηλά σημεία τήξης και εξάχνωσης (π.χ. ναφθαλίνη). 

			Τα στερεά μοριακής κατασκευής έχουν πολύ μικρή αγωγιμότητα και χαρακτηρίζονται ως μονωτές. Εξαιρούνται τα μόρια ορισμένων πολυμερών (πολυακετυλένιο,  πολυανιλίνη κλπ.) τα οποία εμφανίζουν υψηλή ηλεκτρική αγωγιμότητα λόγω της παρουσίας μη εντοπισμένων π δεσμών. Να παρατηρήσουμε ότι στους μοριακούς κρυστάλλους μη πολικών μορίων, π.χ. στον κρύσταλλο Ι2, έχουμε δομή μέγιστης πυκνότητας (με αριθμός σύνταξης 12). Κάθε μόριο δηλαδή περιβάλλεται από το μέγιστο αριθμό μορίων, ώστε να μεγιστοποιηθεί η έλξη μεταξύ των μορίων. Επίσης, μεταξύ των ισομερών μορίων, τα πιο συμμετρικά  μπορούν να διατάσσονται κατά συνεκτικότερο τρόπο, μεγιστοποιώντας τις μεταξύ τους έλξεις. Έτσι, γίνονται πιο δύστηκτα και λιγότερο διαλυτά σε ορισμένο διαλύτη από ότι τα λιγότερα συμμετρικά ισομερή.
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			Εικόνα 11.21 Η συνηθισμένη κρυσταλλική δομή του ρομβικού θείου συγκροτείται από μόρια S6 που συνδέονται μεταξύ τους με δυνάμεις van der Waals
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			11Β ΔΙΑΜΟΡΙΑΚΕΣ ΔΥΝΑΜΕΙΣ – ΑΣΚΗΣΕΙΣ

			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			11.1 Ποιο από τα επόμενα ελαττώνεται, όσο η ισχύς των διαμοριακών έλξεων αυξάνεται;

			Α. το σημείο βρασμού,

			Β. η τάση ατμών,

			Γ. το ιξώδες,

			Δ. η επιφανειακή τάση.

			11.2 Ποια από τις επόμενες διατάξεις είναι σωστή αν οι ουσίες τοποθετηθούν κατ’ αυξανόμενο σημείο βρασμού;

			Α. CH4 < HI < HBr <  HCl < HF < NaI,

			Β. CH4 < HI < HCl < HBr < NaI < HF,

			Γ. NaI < CH4 < HI < HBr <  HCl < HF,

			Δ. CH4 < HCl < HBr < HI < HF < NaI 

			11.3 Σε κλειστό δοχείο τοποθετούνται τρία όμοια ποτήρια Α, Β, Γ και ένας δίσκος με ποσότητα στερεού ξηραντικού (π.χ. άνυδρο CaCl2). Το Α περιέχει VA mL καθαρού νερού, το Β περιέχει VB mL διαλύματος KNO3 1 Μ και το Γ περιέχει VΓ mL διαλύματος γλυκόζης 1 Μ. Αρχικά είναι VA = VB = VΓ. Μετά από μερικές ώρες παραμονής του κλειστού δοχείου στη θερμοκρασία δωματίου θα διαπιστώσουμε ότι: 

			Α. VA < VΓ < VB,

			Β. VA < VΒ < VΓ, 

			Γ. VA < VΒ = VΓ,

			Δ. VΒ < VΓ < VΑ.

			11.4 Ποια από τις επόμενες ουσίες θα έχει το χαμηλότερο σημείο βρασμού;

			Α. CH4,

			Β. C2H5OH,

			Γ. HF, 

			Δ. Η2Ο.

			11.5 Δίνονται οι ενώσεις: CH3CH2CH2OH (Q), CH3CH2COOH (R), CH3CH2CH2CH2OH (S), CH3CH2CH2CH3 (T). Ποια από τις επόμενες διατάξεις ισχύει για το σημείο βρασμού των ενώσεων αυτών:

			Α. Q>R>S>T, 

			Β. R>S>Q>T,

			Γ. R>T>S>Q,

			Δ. R>Q>S>T.

			11.6 Ποια από τις επόμενες ουσίες έχει τη μικρότερη διαλυτότητα στο νερό;

			Α. CH3OCH3,

			Β. CH3OH,

			Γ. CH3CH2OH,

			Δ. CH3NH2.

			11.7 Δίνονται οι ενώσεις οι οποίες έχουν παραπλήσιο Μr: CH3CH2CH2CH3 (Q), CH3CH2OCH3 (R), CH3CH(CH3)2 (S), CH3CH2CH2OH (T). Ποια από τις επόμενες διατάξεις ισχύει για το σημείο βρασμού των ενώσεων αυτών:

			Α. Τ>R>Q>S,

			Β. R>T>S>Q,

			Γ. T>R>S>Q,

			Δ. R>T>Q>S.

			11.8 Ποια από τις επόμενες ουσίες έχει μεγαλύτερη επιφανειακή τάση στους 25 ºC;

			Α. CH3OCH3,

			Β. CH3CH2OH,

			Γ. CH3CH(CH3)2,

			Δ. CH2(ΟΗ)CH2(ΟΗ).

			11.9 Οι ισομερείς ενώσεις: Q (σ.β. 117,5 ºC), R (σ.β. 82,9 ºC), S (σ.β. 34,6 ºC), T (σ.β. 99,5 ºC), αντιστοιχούν στον τύπο C4H10O. Το ισομερές που έχει υψηλότερη τάση ατμών στους 25 ºC είναι: 

			Α. Q, 

			Β. R,

			Γ. S,

			Δ. T. 

			11.10 Σε ποια από τις επόμενες ουσίες οι διαμοριακές δυνάμεις είναι ισχυρότερες;

			Α. Ο2 (Mr=32)

			Β. CH4 (Mr=16)

			Γ. HF (Mr=20)

			Δ. HBr (Mr=81)

			11.11 Ποια από τις επόμενες ουσίες είναι περισσότερο διαλυτή στο νερό;

			Α. I2,

			Β. CH3OH,

			Γ. CH3(CH2)4OH,

			Δ. CH3(CH2)6CH3.

			11.12 H αιθανόλη (CH3CH2OH) είναι περισσότερο διαλυτή από την 1-βουτανόλη (CH3CH2CH2CH2OH), διότι:

			Α. Η μεγαλύτερη ανθρακική αλυσίδα κάνει την 1-βουτανόλη περισσότερο μη πολική από την αιθανόλη.

			Β. Η μεγαλύτερη ανθρακική αλυσίδα κάνει την 1-βουτανόλη περισσότερο πολική από την αιθανόλη.

			Γ. Υπάρχει δεσμός υδρογόνου μεταξύ αιθανόλης-νερού αλλά όχι μεταξύ 1-βουτανόλης-νερού.

			Δ. Υπάρχει δεσμός υδρογόνου μεταξύ 1-βουτανόλης-νερού αλλά όχι μεταξύ αιθανόλης-νερού.

			11.13 Όλες οι επόμενες ιδιότητες των υγρών αυξάνονται με την αύξηση της ισχύος των διαμοριακών δυνάμεων, εκτός από:

			Α. το σημείο βρασμού,

			Β. το ιξώδες,

			Γ. την τάση ατμών,

			Δ. το ΔΗ εξάτμισης.

			11.14 Ποια από τις επόμενες ιδιότητες αυξάνεται όσο η ισχύς των διαμοριακών δυνάμεων αυξάνεται:

			Ι. Η ενθαλπία εξάτμισης, ΙΙ. Η απόκλιση από την ιδανική συμπεριφορά, ΙΙΙ. Η τάση ατμών ενός υγρού.

			Α. Ι, ΙΙ και ΙΙΙ,

			Β. Ι και ΙΙ, 

			Γ. ΙΙΙ, 

			Δ. ΙΙ και ΙΙΙ.

			11.15 Η σωστή ταξινόμηση κατ’ αυξανόμενο σημείο βρασμού, είναι:

			Α. NH3<PH3<AsH3,

			Β. AsH3<PH3< NH3,

			Γ. PH3< AsH3 < NH3, 

			Δ. AsH3< NH3 < PH3.

			11.16 Η κατάταξη των επόμενων διαμοριακών δεσμών σε σειρά αυξανόμενης ισχύος είναι: 

			I) H2O … H2O

			II) HF … HF

			III) C2H5OH … C2H5OH

			IV) CH3COCH3 … CH3COCH3

			Α. I < II < III < IV, 

			Β. IV < II < III < I,

			Γ. II < I < III < IV,

			Δ. IV < III < I < II. 

			11.17 Το n-πεντάνιο CH3(CH2)3CH3 έχει μεγαλύτερο σημείο βρασμού (36,1 ºC) από το νεοπεντάνιο (CH3)4C (9,5 ºC). Αυτό οφείλεται:

			Α. στην πλήρη απουσία διπολικής ροπής στο μόριο του νεοπεντανίου λόγω συμμετρίας, 

			Β. στους δεσμούς υδρογόνου μεταξύ των μορίων του n-πεντανίου, 

			Γ. στις ισχυρότερες δυνάμεις Van der Waals μεταξύ των μορίων του n-πεντανίου λόγω σχήματος,

			Δ. στις πολλές διαμορφώσεις στο χώρο που μπορεί να λάβει το μόριο του n-πεντανίου.

			11.18 Η συμπεριφορά τεσσάρων αερίων περιγράφεται από τις παρακάτω γραφικές παραστάσεις. Ποιο από τα αέρια αυτά συμπεριφέρεται ιδανικά;
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			Α. το αέριο 1,

			Β. το αέριο 2,

			Γ. το αέριο 3,

			Δ. το αέριο 4.

			11.19 Ποια από τις παρακάτω προτάσεις είναι σωστή;

			Α. Η τάση ατμών του Ι2 είναι πολύ μεγαλύτερη του NaCl στις συνθήκες δωματίου.

			Β. Η τάση ατμών ενός υγρού εξαρτάται από την επιφάνεια του υγρού, τον όγκο του δοχείου και τη θερμοκρασία.

			Γ. Το σημείο βρασμού ενός υγρού αυξάνεται με την αύξηση της θερμοκρασίας και την ισχύ των διαμοριακών δυνάμεων.

			Δ. Το σημείο τήξης μιας στερεάς κρυσταλλικής ένωσης μπορεί να χρησιμοποιηθεί για την ταυτοποίησή της.

			11.20 Ιοντικοί, μοριακοί, ατομικοί και μεταλλικοί κρύσταλλοι είναι αντίστοιχα οι ουσίες: 

			Α. ασβεστόλιθος, γραφίτης, ορείχαλκος, ιώδιο,

			Β. ασβεστόλιθος, ιώδιο, γραφίτης, ορείχαλκος, 

			Γ. γραφίτης ,ασβεστόλιθος, ορείχαλκος, ιώδιο,

			Δ. ορείχαλκος, ιώδιο, ασβεστόλιθος, γραφίτης.

			11.21 Η εξίσωση για ένα πραγματικό αέριο είναι:

			Α. (P + a/V2)(V-b) = nRT

			Β. (P - α/V2)(V-b) = nRT

			Γ. (P + n2α/V2)(V-nb) = nRT

			Δ. (P-a/V2)(V+nb) = nRT

			11.22 Η συμπεριφορά των πραγματικών αερίων προσεγγίζει τη συμπεριφορά του ιδανικού αερίου:

			Α. σε χαμηλές πιέσεις και χαμηλές θερμοκρασίες,

			Β. σε χαμηλές πιέσεις και υψηλές θερμοκρασίες,

			Γ. σε υψηλές πιέσεις και υψηλές θερμοκρασίες,

			Δ. όσο πιο κοντά στο κρίσιμο σημείο βρίσκονται η πίεση και η θερμοκρασία.

			11.23 Στην εξίσωση Van der Waals για ένα πραγματικό αέριο περιέχεται ο όρος an2/V2 που σχετίζεται με:

			Α. τον όγκο που καταλαμβάνουν τα μόρια,

			Β. την πίεση που ασκείται από τα μόρια στα τοιχώματα του δοχείου,

			Γ. τις ελκτικές δυνάμεις μεταξύ των μορίων,

			Δ. την ενέργεια των συγκρούσεων μεταξύ των μορίων.  

			11.24 Στην εξίσωση Van der Waals για ένα πραγματικό αέριο περιέχεται και ο όρος (V-nb) που παριστάνει:

			Α. τον ελεύθερο όγκο μέσα στο αέριο,

			Β. τον όγκο που καταλαμβάνουν τα μόρια του αερίου,

			Γ. τον όγκο του δοχείου,

			Δ. τον όγκο του αερίου σε STP.

			11.25 Δίνονται οι ενώσεις: CH2(ΟΗ)CH(ΟΗ)CH2(ΟΗ) (Q), CH3CH2OH (R), CH2(ΟΗ)CH2(ΟΗ) (S). Ποια από τις επόμενες διατάξεις ισχύει για το ιξώδες των ενώσεων αυτών:

			Α. R > Q > S,

			Β. Q > S > R

			Γ. S > R > Q

			Δ. Q > R > S

			11.26 Ποια από τις ακόλουθες καταστάσεις για το ιξώδες των υγρών είναι λανθασμένη:

			Α. Είναι το μέτρο της αντίστασης του υγρού για ροή,

			Β. Ελαττώνεται με την αύξηση της θερμοκρασίας,

			Γ. Οι δεσμοί υδρογόνου αυξάνουν το ιξώδες ενός υγρού,

			Δ. Όσο μεγαλύτερα είναι τα μόρια τόσο μεγαλύτερο θα είναι το ιξώδες των υγρών.

			11.27 Το υψηλό ιξώδες του νερού μπορεί να αποδοθεί:

			Α. στην μεγάλη πυκνότητά του,

			Β. στο «χρώμα» του,

			Γ. στο μικρό μέγεθος των μορίων του νερού,

			Δ. στους δεσμούς υδρογόνου του νερού.

			11.28 Ποια από τις επόμενες προτάσεις δεν είναι σωστή:

			Α. Οι δυνάμεις London είναι ισχυρότερες στο Ι2 απ’ ότι στο Cl2, επειδή τα άτομα του ιωδίου είναι μεγαλύτερα από τα άτομα του χλωρίου.

			Β. Δεσμός υδρογόνου εμφανίζεται σε ενώσεις όπου το υδρογόνο είναι ενωμένο με αμέταλλο.

			Γ. Οι δυνάμεις διπόλου-διπόλου υπάρχουν στο SO2 αλλά όχι στο SO3

			Δ. Οι δυνάμεις London είναι ισχυρότερες στο C8H18 απ’ ότι στο C3H8

			11.29 Ποια από τις επόμενες ενώσεις έχει μεγαλύτερο ιξώδες:

			Α. CH3 CH2OCH2CH3

			Β. HOCH2CH2CH2ΟΗ

			Γ. CH3CH(CH3)2

			Δ. CH3CH2 CH2 CH2OH

			11.30 Ποια από τις παρακάτω καταστάσεις περιγράφει την επίδραση της αύξησης των ελκτικών διαμοριακών δυνάμεων στην επιφανειακή τάση (ΕΤ), στην ταχύτητα εξάτμισης (ΤΕ) και στη θερμότητα εξάτμισης (ΘΕ):

			Α. ΕΤ αυξάνεται, ΤΕ ελαττώνεται και ΘΕ αυξάνεται, 

			Β. ΕΤ ελαττώνεται, ΤΕ αυξάνεται, και ΘΕ ελαττώνεται,

			Γ. ΕΤ ελαττώνεται, ΤΕ αυξάνεται και ΘΕ αυξάνεται, 

			Δ. ΕΤ, ΤΕ και ΘΕ αυξάνονται.

			11.31 Το σημείο βρασμού ενός υγρού:

			Α. είναι χαμηλό για ουσίες που έχουν ισχυρές διαμοριακές δυνάμεις, 

			Β. αυξάνεται με την αύξηση της θερμοκρασίας, 

			Γ. είναι αντίστροφα ανάλογο με την ισχύ των διαμοριακών δυνάμεων, 

			Δ. είναι η θερμοκρασία στην οποία η τάση ατμών του υγρού εξισώνεται με την εξωτερική πίεση. 

			11.32 Ποια από τις επόμενες ενώσεις έχει μεγαλύτερο σ.β.:

			Α. CH4

			Β. PH3 

			Γ. H2S 

			Δ. C12H26 

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση

			11.33 Οι ισχυρές διαμοριακές έλξεις στο Η2Ο είναι αποτέλεσμα του δεσμού υδρογόνου.

			11.34 Το σημείο βρασμού των μη πολικών ουσιών τείνει να ελαττώνεται με την αύξηση της Μr τους.

			11.35 Το σ.β. του ΗBr είναι –36 ºC και του ΗΙ είναι -67 ºC.

			11.36 Η ΝΗ3 είναι λιγότερο πτητική ένωση από τη PH3.

			11.37 H τάση ατμών ενός υγρού που βράζει πρέπει να είναι 1 atm.

			11.38 Η ΝΗ3 έχει πολύ χαμηλό σ.β. λόγω των ασθενών δυνάμεων London που αναπτύσσονται μεταξύ των μορίων της.

			11.39 Το νερό έχει σχετικά μεγάλη θερμότητα εξάτμισης λόγω δεσμών υδρογόνου.

			11.40 Η ισχύς των δυνάμεων London ελαττώνεται με την αύξηση του μεγέθους των μορίων.

			11.41 Η ένωση Α2Χ (ΔΗεξάτμ.=39,6 kJ/mol) έχει ισχυρότερες διαμοριακές δυνάμεις από την ένωση ΒΥ2 (ΔΗεξάτμ.=26,6 kJ/mol).

			11.42 Το BeCl2 έχει χαμηλότερη τάση ατμών από το BF3.

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			11.43 Τι επίπτωση θα έχει στην τάση ατμών του νερού, αν σε κλειστό δοχείο που έχει αποκατασταθεί η ισορροπία: Η2Ο(l) ↔ Η2Ο(g)

			α. προσθέσουμε μικρή ποσότητα νερού.

			β. διοχετεύσουμε ποσότητα υδρατμών.

			γ. αυξήσουμε τη θερμοκρασία του νερού στο δοχείο.

			11.44 Ο πλανήτης Δίας έχει μάζα 318 φορές μεγαλύτερη από αυτή της Γης και η επιφάνειά του έχει θερμοκρασία 140 Κ. Ο πλανήτης Ερμής έχει μάζα 0,05 φορές τη μάζα της Γης και η επιφάνεια του έχει θερμοκρασία μεταξύ 600 και 700 Κ. Σε ποιον από τους δύο πλανήτες περιμένετε η ατμόσφαιρα να προσεγγίζει περισσότερο την συμπεριφορά των ιδανικών αερίων και γιατί;

			11.45 α. Τι είναι εξαέρωση, τι εξάτμιση και τι βρασμός;

			β. Πώς ορίζεται η ενθαλπία ή θερμότητα εξαέρωσης;

			11.46 Γιατί το σχήμα που έχει η επιφάνεια του νερού σε ένα γυάλινο σωλήνα είναι διαφορετικό αυτού που εμφανίζει ο υδράργυρος στον ίδιο σωλήνα:

			[image: ]

			Μπορείτε να προβλέψετε το σχήμα που θα έχει η επιφάνεια νερού σε σωλήνα πολυαιθυλενίου και να δικαιολογήσετε την απάντησή σας;

			11.47 Να διακρίνετε τα στερεά στα παρακάτω ζεύγη:

			α. κρυσταλλικό στερεό και άμορφο στερεό

			β. ιοντικό στερεό και μοριακό στερεό

			γ. μοριακό στερεό και ατομικό στερεό

			δ. μεταλλικό στερεό και ατομικό στερεό.
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			11Γ ΔΙΑΜΟΡΙΑΚΕΣ ΔΥΝΑΜΕΙΣ - ΛΥΣΕΙΣ ΑΣΚΗΣΕΩΝ

			Ερωτήσεις πολλαπλής επιλογής

			11.1

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Με την αύξηση των διαμοριακών δυνάμεων γίνεται δυσκολότερη η εξάτμιση και άρα μειώνεται η τάση ατμών. Οι τιμές των υπόλοιπων ιδιοτήτων: σημείο βρασμού, ιξώδες και επιφανειακή τάση αυξάνονται με την αύξηση της ισχύος των διαμοριακών δυνάμεων.

			11.2

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Όσο ισχυρότεροι είναι οι διαμοριακοί δεσμοί, τόσο υψηλότερο είναι το σημείο βρασμού. Το NaI είναι ιοντική ένωση, στο HF έχουμε δεσμό υδρογόνου, τα άλλα τρία πολικά υδραλογόνα τοποθετούνται κατά αυξανόμενη Μr, αφού όσο αυξάνεται η Mr τόσο μειώνεται η ισχύς των διαμοριακών δυνάμεων. Στο μη πολικό μεθάνιο οι διαμοριακές δυνάμεις είναι πολύ ασθενείς (δυνάμεις London).

			11.3

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Θα εξατμιστεί περισσότερο νερό από το Α (καθαρός διαλύτης), λιγότερο από το Γ (μοριακό διάλυμα) και ακόμη λιγότερο από το Β (ιοντικό διάλυμα).

			11.4

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Σωστό είναι το Α, όπου μεταξύ των μορίων του αναπτύσσονται δυνάμεις London. Οι ενώσεις Β, Γ, Δ συνδέονται με δεσμό υδρογόνου.

			11.5

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Στο προπανικό οξύ σχηματίζονται δύο δεσμοί υδρογόνου ανά δύο μόρια οξέος. Μεταξύ των μορίων της 1-βουτανόλης και 1-προπανόλης αναπτύσσονται δεσμοί υδρογόνου, αλλά η 1-βουτανόλη υπολείπεται σε ισχύ έναντι της 1- προπανόλης, λόγω μεγαλύτερης Mr. Μεταξύ των μορίων του n-βουτανίου αναπτύσσονται οι ασθενείς δυνάμεις London. 

			11.6

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Σωστό είναι το Α, διότι ο διμεθυλαιθέρας είναι μη πολική ένωση, οι υπόλοιπες ενώσεις είναι πολικές. 

			11.7

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Σωστό είναι το Α, διότι μόνο στην ένωση Τ έχουμε δεσμούς υδρογόνου. Οι υπόλοιπες ενώσεις είναι μη πολικές, με την ένωση R να έχει τη μεγαλύτερη Mr. Από τις ενώσεις Q και S μεγαλύτερο σ.β. έχει η Q γιατί στην S οι διαμοριακές δυνάμεις είναι ασθενέστερες, λόγω των διακλαδώσεων που έχει το μόριό του.

			11.8

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Σωστό είναι το Δ, διότι η 1,2-αιθανοδιόλη σχηματίζει περισσότερους δεσμούς υδρογόνου.

			11.9

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Σωστό είναι το Γ, διότι όσο χαμηλότερο είναι το σ.β. τόσο μεγαλύτερη είναι η τάση ατμών.

			11.10

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Σωστό είναι το Γ, διότι μόνο μεταξύ των μορίων HF αναπτύσσονται δεσμοί υδρογόνου οι οποίοι ως γνωστό είναι οι ισχυρότερες των διαμοριακών δυνάμεων. 

			11.11

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Σωστό είναι το Β, διότι η CH3OH είναι η περισσότερο πολική ένωση από την 1- εξανόλη. Το Ι2 και το n- οκτάνιο είναι μη πολικά μόρια. Επίσης, όσο αυξάνεται η Mr τόσο ελαττώνονται οι διαμοριακές δυνάμεις μεταξύ των μορίων της προς διάλυση ουσίας και των μορίων νερού. 

			11.12

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Η αιθανόλη λογω της γεωμετρίας του μορίου της είναι περισσότερη πολική απ' ότι η 1-βουτανόλη. Τόσο η 1-βουτανόλη όσο και η αιθανόλη σχηματίζει δεσμούς υδρογόνου με τα μόρια νερού.

			11.13

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Με την αύξηση της ισχύος των διαμοριακών δυνάμεων γίνεται δυσκολότερη η εξάτμιση του υγρού και άρα μικρότερη είναι η τάση των ατμών του. Οι τιμές των υπόλοιπων ιδιοτήτων του υγρού (ιξώδες, ΔΗεξάτμησης και σημείο βρασμού) αυξάνονται με την αύξηση της ισχύος των διαμοριακών δυνάμεων.

			11.14

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Με την αύξηση της ισχύος των διαμοριακών δυνάμεων έχουμε μεγαλύτερη απόκλιση από την ιδανική συμπεριφορά των υγρών ή αερίων ουσιών, ενώ μειώνεται η εξάτμιση και συνεπώς η τάση των ατμών του.

			11.15

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Μόνο στην περίπτωση της ΝΗ3 έχουμε δεσμούς υδρογόνου. Μεταξύ των ενώσεων PH3 και AsH3 υψηλότερο σ.β. έχει η AsH3, αφού έχει μεγαλύτερη Mr από τη PH3.

			11.16

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Μεταξύ των μορίων Η2Ο, HF και C2H5OH αναπτύσσονται δεσμοί υδρογόνου. Ισχυρότεροι είναι οι δεσμοί μεταξύ των μορίων ΗF, αφού το F είναι ηλεκτραρνητικότερο του Ο, ενώ οι οργανικές ενώσεις C2H5OH και CH3COCH3 υπολείπονται σε ισχύ διαμοριακών δυνάμεων, λόγω σχετικά υψηλής Mr .

			11.17

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Σωστό το Γ, διότι το νεοπεντάνιο έχει διακλαδώσεις που εξασθενούν τις διαμοριακές δυνάμεις. Είναι γνωστό ότι η ισχύς των δυνάμεων London εξαρτάται από το σχήμα των μορίων. Γενικώς, αναπτύσσονται ισχυρότεροι δεσμοί στα μόρια με ευθύγραμμη αλυσίδα απ’ ότι στα μόρια με διακλαδώσεις, καθώς τα γραμμικά μόρια πολώνονται ευκολότερα. Ως παράδειγμα αναφέρουμε το n-πεντάνιο, που έχει σ.ζ. κατά περίπου 5 ºC μεγαλύτερο απ' ότι το 2,2-διμεθυλοπροπάνιο (νεοπεντάνιο). 

			11.18

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Τα ιδανικά ή τέλεια αέρια υπακούουν στον Νόμο Charles: V ∞ T όταν n, P σταθερά.

			11.19

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Η Α είναι λάθος, επειδή η τάση ατμών του NaCl είναι πολύ μεγαλύτερη του Ι2 λόγω του ιοντικού δεσμού.

			Η Β είναι λάθος, επειδή η τάση ατμών ενός υγρού δεν εξαρτάται από την επιφάνεια του υγρού και τον όγκο του δοχείου. 

			Η Γ είναι λάθος, επειδή το σημείο βρασμού ενός υγρού δεν αυξάνεται με την αύξηση της θερμοκρασίας.

			Η Δ είναι σωστή, επειδή το σημείο τήξης αποτελεί χαρακτηριστική σταθερά μιας στερεάς κρυσταλλικής ένωσης και μπορεί να αξιοποιηθεί για την ταυτοποίησή της.

			11.20

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Ο ορείχαλκος είναι κράμα Cu –Zn  και είναι μεταλλικός κρύσταλλος. Ο ασβεστόλιθος είναι ορυκτό (CaCO3) και είναι ιοντικός κρύσταλλος. Ο γραφίτης (C) είναι ατομικός κρύσταλλος. Το Ι2 είναι μοριακός κρύσταλλος.

			11.21

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Βλέπε θεωρία, ενότητα 11.7.

			11.22

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Βλέπε θεωρία, ενότητα 11.7.

			11.23

			Σωστή απάντηση: Γ

			Αιτιολόγηση: Βλέπε θεωρία, ενότητα 11.7.

			11.24

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Βλέπε θεωρία, ενότητα 11.7.

			11.25

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Σωστό είναι το Β, με βάση τον αριθμό των –ΟΗ και οδηγεί ανάλογα στον αριθμό δεσμών υδρογόνου ανά μόριο ένωσης.

			11.26

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Βλέπε θεωρία, ενότητα 11.8.

			11.27

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Οι δεσμοί υδρογόνου που αναπτύσσονται μεταξύ των μορίων νερού έχουν μεγάλη ισχύ και δικαιολογούν το υψηλό ιξώδες του νερού.

			11.28

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Το Α είναι σωστό, όσο μεγαλώνει η μοριακή μάζα, τόσο αυξάνεται η ισχύς των δυνάμεων London. To B είναι λάθος θα πρέπει το άτομο να συνδέεται με ένα πολύ ηλεκτραρνητικό άτομο, π.χ. F, N, O. To Γ είναι σωστό, αφού το μόριο του SO3 είναι τριγωνικό επίπεδο-μη πολικό. Το Δ είναι σωστό, οι δυνάμεις London είναι ισχυρότερες στο C8H18 απ’ ότι στο C3H8, λόγω μεγαλύτερης μοριακής μάζας.

			11.29

			Σωστή απάντηση: Β

			Αιτιολόγηση: Σωστό είναι το Β, επειδή το μόριο του HOCH2CH2CH2ΟΗ έχει δύο ΟΗ, οπότε σχηματίζονται περισσότεροι δεσμοί υδρογόνου και οι διαμοριακές δυνάμεις είναι ισχυρότερες.

			11.30

			Σωστή απάντηση: Α

			Αιτιολόγηση: Σωστό είναι το Α, διότι με την αύξηση των ελκτικών διαμοριακών δυνάμεων αυξάνεται  η επιφανειακή τάση, το σημείο βρασμού, το ιξώδες, ενώ η τάση ατμών και η ταχύτητα εξάτμισης ελαττώνονται.

			11.31

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Βλέπε θεωρία, ενότητα 11.8.

			11.32

			Σωστή απάντηση: Δ

			Αιτιολόγηση: Σωστό είναι το Δ, λόγω της μεγάλης τιμής της Μr του υδρογονάνθρακα C12H26. 

			Ερωτήσεις τύπου «σωστό - λάθος» με αιτιολόγηση

			11.33

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Βλέπε θεωρία, ενότητα 11.6. 

			11.34

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Συμβαίνει το αντίθετο, με την αύξηση της Μr το σ.β. αυξάνεται, καθώς στα μεγάλα μη πολικά μόρια η κατανομή των ηλεκτρονίων διαταράσσεται ευκολότερα, με αποτέλεσμα να αναπτύσσονται ισχυρότεροι δεσμοί London.

			11.35

			Λάθος

			Αιτιολόγηση:Το ΗΙ έχει υψηλότερο σ.β. από το ΗBr, λόγω της μεγαλύτερης Μr του.

			11.36

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Η ΝΗ3 σχηματίζει δεσμούς υδρογόνου. 

			11.37

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Στο σημείο βρασμού η τάση ατμών ισούται με την εξωτερική πίεση που μπορεί να είναι 1 atm. 

			11.38

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: H NH3 σχηματίζει δεσμούς υδρογόνου και γι’αυτό έχει σχετικά υψηλό σ.β.

			11.39

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Μεταξύ των μορίων Η2Ο αναπτύσσονται δεσμοί υδρογόνου οι οποίοι λόγω της ισχύος τους προκαλούν υψηλή τιμή στη θερμότητα εξάτμισής του.

			11.40

			Λάθος

			Αιτιολόγηση: Το αντίθετο συμβαίνει. Η ισχύς των δυνάμεων London αυξάνεται με την αύξηση του μεγέθους των μορίων.

			11.41

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Ισχυρές διαμοριακές δυνάμεις επιφέρουν υψηλές τιμές στη θερμότητα εξάτμισης.

			11.42

			Σωστό

			Αιτιολόγηση: Αυτό ισχύει επειδή το BeCl2 είναι μη πολικό μόριο με αποτέλεσμα οι διαμοριακές του δυνάμεις να είναι ασθενείς. 

			Ερωτήσεις ανοικτού τύπου

			11.43

			Απάντηση: Η τάση ατμών του νερού θα αυξηθεί μόνο με την αύξηση της θερμοκρασίας. Η προσθήκη H2O(l) ή Η2Ο(g) απλώς θα προκαλέσει συμπύκνωση των υδρατμών, ώστε να διατηρηθεί η τάση ατμών σταθερή. 

			11.44

			Απάντηση: Η ατμόσφαιρα του πλανήτη Ερμή αναμένουμε να προσεγγίζει περισσότερο την συμπεριφορά των ιδανικών αερίων, λόγω της υψηλής θερμοκρασίας. Σε συνθήκες υψηλής θερμοκρασίας, τα πραγματικά αέρια προσεγγίζουν την ιδανική συμπεριφορά

			11.45

			Απάντηση: α. Το φαινόμενο μετάβασης μιας ουσίας από την υγρή στην αέρια φάση ονομάζεται εξαέρωση. Η εξαέρωση που γίνεται μόνο από την επιφάνεια του υγρού ονομάζεται εξάτμιση. Η εξαέρωση που γίνεται από όλη τη μάζα του υγρού ονομάζεται βρασμός.

			β. Η μεταβολή της ενθαλπίας για την μετατροπή 1 mol  υγρού σε αέριο.

			11.46

			Απάντηση: Η επιφάνεια του νερού στο γυάλινο σωλήνα είναι κοίλη, ενώ του Ηg είναι κυρτή. Τούτο οφείλεται στη διαβροχή του νερού στο γυαλί (διαμοριακές δυνάμεις μεταξύ γυαλιού και νερού) και στην υψηλή τιμή της επιφανειακής τάσης του Hg. Η επιφάνεια του νερού στο σωλήνα του πολυαιθυλενίου αναμένεται να είναι κυρτή, καθώς οι διαμοριακές δυνάμεις μεταξύ πολυαιθυλενίου και νερού είναι ασθενείς και η διαβροχή μειωμένη.  

			11.47

			Απάντηση: Βλέπε θεωρία, ενότητα 11.10.
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