5. Alkuaineiden rakenne ja ominaisuudet

Atomit pyrkivät saamaan uloimmalle kuorelle 8 elektronia (=oktetti) joko

a) vastaan ottamalla elektroneja (epämetallit) => negatiivinen ioni eli anioni
b) luovuttamalla pois elektroneja (metallit) ==> positiivinen ioni eli kationi
5.1 Metallisidos ja metallien ominaisuudet

Metallit ovat alkuaineita, joilla on uloimmalla elektronikuorella 1-4 elektronia.  Pyrkiessään saamaan uloimmalle kuorelleen 8 elektronia (ns. oktetti) ne mielellään luovuttavat nämä ulkoelektroninsa pois, jolloin ne voivat liikkua vapaasti eri metalliatomien välillä.  Sanotaan, että elektronit ovat delokalisoituneet. 

Metalliatomit muodostavat metallisidoksen, joka on vahva kemiallinen sidos.

Positiivisten metalli-ionien välillä liikkuu suhteellisen vapaasti metalliatomeista irronneita uloimman elektronikuoren elektroneja, joiden negatiivinen sähkö-varaus sitoo ionit tiukasti paikoilleen.

Muodostunutta rakennetta kutsutaan metallihilaksi.
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metalliatomi, joka on jakanut ulkoelektroninsa




(kts. oppikirjasta video metallisidoksen muodostumisesta)
Tästä rakenteesta johtuvat metallien tärkeimmät ominaisuudet, kuten 
1. Sähkön- ja lämmönjohtokyky, 

2. muokattavuus
3. metallinkiilto ja

4. korkeat sulamis- ja kiehumispisteet (poikkeuksia on) 
Metallien sulamislämpötila riippuu

1. metalliatomien koosta (isompiatominen aine sulaa helpommin)
2. atomin ulkokuorella olleiden delokalisoituneiden elektronien lukumäärästä (mitä enemmän elektroneja sen suurempi sulamispiste)
3. metallin hilarakenteesta (kts. esimerkki 1 sivulta 120)

Esim. Mitkä ovat natriumin ja magnesiumin sulamispisteet?  Mistä erot johtuvat? 

t(Na) = 97,8 oC

t(Mg) = 649 oC

Tehtävät 5.2, 5.4 ja 5.6

5.2 Kovalenttinen sidos ja epämetallien ominaisuudet
– Kahden epämetalliatomin kohdatessa atomit muodostavat yhteisiä 

  elektronipareja, jotka liittävät atomit yhteen kovalenttisilla sidoksilla (=elektroniparisidos)
  ==> kumpikin atomi saa ulkokuorelleen oktetin

– tällöin kummallakin atomilla on oltava orbitaaleillaan vähintään yksi pariton  

   elektroni (Näytä elektronikaavat, kts. sivu 79)
Esimerkki 1: Vetymolekyylin muodostuminen
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Esimerkki 2: Vesimolekyylin muodostuminen
– jos atomilla on useita parittomia elektroneja, voi syntyä kaksois- tai 

   kolmoissidoksia
esim.
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– kovalenttisilla sidoksilla yhdistyneet epämetalliatomit muodostavat molekyylin
· Yllä olevaa molekyylien esitystapaa, jossa näkyvät kaikki ulkoelektronit kutsutaan Lewisin kaavaksi
– Elektronien välisistä hylkimisvoimista johtuen kovalenttisilla sidoksilla on  

   aina tietty avaruudellinen suunta ( molekyyleillä on tietty muoto
– Kovalenttinen sidos on vahva kemiallinen sidos kuten ionisidoskin ja metalli-

   sidos ( Esimerkiksi timantin kovuus ja hyvin korkea sulamispiste.
Alkuainemolekyylien välillä esiintyy ainoastaan hyvin heikkoja dispersiovoimia (=van der Waalsin voimat = Londonin voimat), jotka liittävät (riittävän matalassa lämpötilassa) ne yhteen poolittomaksi molekyylihilaksi. (kts. kuvat 79 ja 80 sivu 132-133)
Dispersiovoimat ovat hyvin heikkoja, mistä johtuvat poolittomien yhdisteiden erittäin alhaiset sulamis- ja kiehumispisteet.
Dispersiovoimat ovat sitä voimakkaampia mitä enemmän atomissa tai molekyylissä on elektroneja. ( Esim. jodi on huoneen lämpötilassa kiinteä aine.  (Z = 53 => I2-molekyylissä 106 elektronia)

tehtävä 5.17  
Monilla epämetalleilla on useita allotrooppisia muotoja. (=erilaisia rakenteita) 

Esim. happi (O2, O3), rikki, (S6, S8), fosfori P4, hiili (grafiitti, timantti, fullereeni, grafeeni) 
Grafiitti- ja timanttirakenteissa hiiliatomit muodostavat kovalenttisilla sidoksil-la ”loputtoman” atomihilan eli kovalenttisen hilan.  Tästä syystä timanttia kutsutaankin joskus ”jättiläismolekyyliksi”. (kts. sivu 129)
