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[bookmark: _Toc491093020]xxx2 Hvorfor lære seg kjemi?
Hvorfor er det fornuftig å lære seg kjemi?
Behandling av syke mennesker og dyr hadde ikke vært mulig uten god innsikt i kjemi. Medisiner er jo ikke noe annet enn kjemiske stoffer som har helt bestemte egenskaper. For eksempel innenfor kreftforskning har oppdagelsen av nye medisiner revolusjonert behandlingen. Andre nye medisiner har gjort at mange kronisk syke mennesker i dag kan leve et tilnærmet normalt liv, noe som kunne være umulig tidligere. Folk med solid kjemisk utdanning står bak disse nye medisinene.
Det er ingen tvil om at det har vært laget mange stoffer som har hatt uheldig virkning både på den levende og den livløse naturen. Men kjemisk forskning har gjort at mange av disse stoffene i dag er byttet ut med stoffer som ikke har denne virkningen.
I 2008 ble nobelprisen i kjemi tildelt tre forskere for isoleringen av Green Fluorescent Protein (GFP). Dette proteinet, som ikke er giftig, sender ut grønt lys når det bestråles med ultrafiolett lys. GFP kan festes til andre proteiner, og det er mulig å følge bevegelsen til disse andre proteinene i levende organismer. Dette har fått stor betydning i behandling av sykdommer.
Dagens kjemiske analyseinstrumenter er så følsomme at de kan registrere ørsmå mengder med forurensninger. Dette gjør det mulig å overvåke miljøet på en mye bedre måte enn tidligere, og hindre skader som det kan være vanskelig å rydde opp i dersom forurensningen får virke over lang tid. Blant dem som utvikler slikt analyseutstyr, er kjemikeren en viktig person.
Det tas regelmessige prøver av både maten vi spiser og vannet vi drikker, for at vi skal være sikre på at de ikke inneholder farlige bakterier eller giftige kjemiske stoffer. Folk som arbeider ved et kjemisk analyselaboratorium, må ha gode kunnskaper i kjemi. Alle instrumenter gir deg et svar på en analyse, men det er også nødvendig å kunne vurdere svaret for å se om det er rimelig. Det kan skje ting med et instrument - en tynn slange kan være delvis tett, eller det kan ha skjedd en feil i programmeringen. Da er det nødvendig å kjenne til kjemien bak det som skjer i instrumentet, for å kunne vurdere hva som er feil.
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Det er kommet en mengde nye materialer på markedet i dag - hele tiden enda lettere og sterkere enn før. I dag blir materialer ofte skreddersydd til bestemte anvendelser. Bak navnene materialteknologi og nanoteknologi ligger det gjemt mye kjemisk kunnskap. Forskningen innenfor romfart har skaffet oss mange nye materialer. Et eksempel er teflon, som vi kjenner fra kjeler på kjøkkenet, og som også er en viktig bestanddel i Gore-Tex. Teflon er svært vannavstøtende.
SINTEF er Skandinavias største uavhengige forskningsorganisasjon. Her drives det forskning på høyt plan og på mange forskjellige områder. Kjemikere har viktige oppgaver på flere av områdene - for eksempel i materialteknologi, olje og energi, vann og miljø, marinteknologi og bioteknologi. Alternative energikilder er høyaktuelle i en tid da utslipp av klimagasser fra forbrenning av fossilt brennstoff kan gi store klimaendringer.
En kjemiker trenger kunnskap fra flere andre realfag. Matematikk er sentralt, da resultatene av forsøk ofte skal overføres til et matematisk uttrykk. Også fysikerne har levert store bidrag til kjemien gjennom flere århundrer, og mange av nobelprisvinnerne i fysikk har gitt god drahjelp til kjemikerne. Egentlig blir det vanskelig å sette noe skille mellom de forskjellige naturfagene, da kunnskap som er blitt funnet på ett fagområde, kan få stor anvendelse på et helt annet fagområde.

[bookmark: _Toc491093021]xxx2 Hva er kjemi?
{{Bilde: 2 barn i en stue}}
Hva er det på dette bildet som ikke inneholder et kjemisk stoff?
Vi kan hjelpe litt til ved å foreslå TV-en barna ser på, boka, vindusglasset, lufta i rommet, bordet og mennesket. Men så enkelt er det ikke å unngå kjemien:
-- Vindusglass er bygd opp av oksygenforbindelser (oksider) av natrium, kalsium og silisium i tillegg til små mengder med andre metaller.
-- Lufta er en blanding av mange gasser: nitrogen, oksygen, edelgasser, vanndamp og karbondioksid.
-- Både trematerialet i bordet og papiret i avisen består for det meste av stoffet cellulose.
-- Et TV-apparat er bygd opp av en mengde komponenter, der mange ulike metaller inngår. I tillegg er selve "skallet" i apparatet laget av organiske kunststoffer.
-- Mennesket består av en skikkelig blanding av kjemiske stoffer som fungerer sammen på en utrolig måte. Mengden av ett stoff påvirker mengden av andre stoffer, slik at de på en måte kommuniserer med hverandre.
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Som vi forstår, er alt det vi ser rundt oss, bygd opp av ulike kjemiske stoffer. Fra før husker vi sikkert at et kjemisk stoff besto av mange forskjellige slags atomer. "Atomfrie soner", som mange politikere slår i bordet med, er det derfor vanskelig å kunne tenke seg. Dersom det ikke finnes kjemiske stoffer i en lukket beholder, er det vakuum i beholderen. Verdensrommet er vel det stedet som kommer nærmest betegnelsen "atomfri sone".
Kjemi kan vi definere som læren om grunnstoffene og hvordan disse kan reagere med hverandre. Uten mange av de kjemiske stoffene som finnes i dag, vil ikke denne verdenen kunne fungere. Det er dessverre heller ingen tvil om at en del av disse stoffene helst ikke burde ha eksistert. Men uten kunnskaper i kjemi kan vi heller ikke klare å hanskes med farlige og giftige kjemiske stoffer.
En del kunnskaper i kjemi er gamle. Man lærte før å framstille jern ut fra myrmalm ved å blande malmen med trekull og varme opp. Man visste vel ikke hva som egentlig skjedde rent kjemisk, men jern ble det like fullt. I dag er ikke det noen hemmelighet lenger, så forskningen ligger nå på et helt annet plan: nye materialer med nye egenskaper, bioteknologi (som også er kjemi) og løsninger på miljøproblematiske spørsmål.
Vi snakker om både fysiske og kjemiske endringer av stoffer. Forskjellen på disse to endringene kan vi vise slik:

{{Figur:}}
Forklaring: Fysisk endring: en blikkboks blir klemt flat. Kjemisk endring: en blikkboks ruster.
{{Slutt}}

En fysisk endring av et stoff kan være smelting, frysing eller forandring av fasongen til stoffet. Den griper ikke så dypt inn i egenskapene til stoffet, og det er ingen problemer med å få et smeltet stoff tilbake til fast stoff igjen. En kjemisk endring ser vi på boksen til høyre, der jernet har rustet. Det er mye vanskeligere å få rust tilbake til metallisk jern igjen, selv om det er fullt mulig.
Mange grunnstoffer har vært kjent siden oldtiden. Blant disse finner vi kjente metaller som kobber, sølv, gull, jern, bly og kvikksølv og ikke-metaller som karbon og svovel. Mange andre grunnstoffer ble funnet på 1700- og 1800-tallet, ofte ved tilfeldigheter. Ikke-metallet fosfor ble oppdaget i 1669 av en tysk alkymist. Det skjedde da han prøvde å lage gull ved å koke inn store mengder urin, som hadde den riktige gullfargen. Etter mange innkokinger og tilsetninger ble det igjen et hvitt stoff som brant opp momentant av seg selv i lufta. Det var fosfor.
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[bookmark: _Toc491093022]xxx2 Hva er en modell?
Atomene som bygger opp kjemiske stoffer, er så små at det til nå ikke har vært mulig å se dem selv i de beste elektronmikroskopene. Enda mindre er de partiklene som bygger opp atomet, slik som protoner og elektroner. Siden det ikke er mulig å se dem, er det ikke så enkelt å finne ut hvor i atomet de er, og hvilke oppgaver de kan ha. På begynnelsen av 1900-tallet gjorde flere store vitenskapsmenn, som Ernest Rutherford og Niels Bohr, en del forsøk for å finne ut noe mer om hvordan et atom var bygd opp. På grunnlag av resultatene av disse forsøkene satte de opp en _hypotese_ - et forslag til forklaring på det de observerte ved forsøkene sine. På grunnlag av hypotesen sin laget de seg så en _modell_ av atomet - slik de trodde det kunne se ut.
En modell - enten det er Rutherfords eller Bohrs eller vår egen - kan være grunnlaget for flere forsøk. Resultatene av disse nye forsøkene kan da føre til at vi enten forkaster modellen eller forsterker den. Vi kan egentlig aldri være helt sikre på at modellen er riktig. Men gjør vi en lang rekke forsøk som alle peker i samme retning, blir sannsynligheten større for at modellen er riktig. Vi skal se på flere modeller seinere.
Vi skal vise fram flere typer modeller av molekyler i denne boka. Som eksempel kan vi ta et molekyl som alle kjenner formelen til, nemlig vann. Formelen H\2O er vel den mest kjente kjemiske formelen vi kjenner. Vi kan lage en modell av et vannmolekyl på flere måter. H-atomene er tegnet hvite, mens O-atomet er tegnet rødt.
Hver modell har noe for seg, men ingen av dem kan beskrive nøyaktig hvordan vannmolekylet ser ut med de riktige størrelsene på H-atomene og O-atomene i forhold til hverandre. Pinnemodellen er interessant hvis vi bare er interessert i formen på molekylet. I kule-pinnemodellen får vi også med et bilde på at O-atomet er større enn H-atomet. Men pinnen som binder atomene sammen, har lite med virkeligheten å gjøre. Hvis vi vil se på atomene som kuler, der den ytre elektronbanen gir oss radius i kula, er kalottmodellen en bra modell. Her får vi et inntrykk av at disse elektronbanene overlapper hverandre, noe de også gjør i virkeligheten på et vis. Men denne modellen er dårligere egnet til å illustrere bindingsavstander og bindingsvinkler. I den siste modellen kan vi tenke oss en elektronsky lagt utenpå kule-pinnemodellen. Her kan vi betrakte kulene som atomkjernene, mens prikkene rundt kan være den ytre elektronbanen. Her får vi med oss både formen på molekylet og det at elektronbanene overlapper hverandre.
Vanligvis er molekylformelen mest brukt. Det holder lenge med den når vi skal beskrive kjemiske reaksjoner. Men i flere greiner av kjemien brukes mye strukturformler, og det gjelder særlig der den romlige formen på molekylene er viktig for å forstå hvordan en kjemisk reaksjon skjer. Skal vi få en romlig modell av et molekyl, er kule-pinnemodellen den mest brukte.

{{Figur:}}
Forklaring: 5 modeller av vann, molekylformel H\2O
1. Strukturformel: Fra en O går det en strek på skrå oppover til venstre til en H og en annen strek på skrå oppover til høyre til en annen H.
2. Pinnemodell: En pinne med en knekk midt på. Den er rød i midten og hvit i endene.
3. Kule-pinnemodell: 2 pinner med en hvit kule i enden stikker ut av en litt større rød kule. Pinnene danner en vinkel med den røde kulen i spissen.
4. Kalottmodell: En stor, rød, kule med 2 mindre, hvite delkuler (kalotter) satt på, som om 2 hvite kuler var presset inn i den røde. De hvite er plassert litt oppe til hver side, nesten som ørene til en bamse.
5. Kule-pinnemodell med kjerne og elektronsky: Skyen rundt kule-pinnemodellen har form som kalottmodellen.
{{Slutt}}
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[bookmark: _Toc491093023]xxx2 Noen enkle reaksjoner
En kjemisk reaksjon er ikke noe som bare skjer i laboratoriet. Inni kroppen din skjer det tusenvis av kjemiske reaksjoner hvert eneste sekund. Det er disse reaksjonene som gjør at vi kan fungere slik som vi gjør. Vi sier da at stoffene reagerer med hverandre. Hva en kjemisk reaksjon egentlig er, skal vi komme mer tilbake til etter hvert. Her i starten kan vi si at i en kjemisk reaksjon skjer det forandringer med ett eller flere stoffer - _reaktantene_ - når de kommer i kontakt med hverandre. Det som lages i reaksjonen, kaller vi _produktene_. Ofte kan produktene se ut helt som reaktantene, så det er slett ikke alltid vi kan oppdage med øynene at det har skjedd en kjemisk reaksjon. I dette avsnittet skal vi gjøre noen små forsøk der det er lett å se at noe har skjedd.
Eksperimentet er en viktig del av kjemien. Det er viktig at du lærer deg til å observere hva som skjer i et kjemisk eksperiment, så bruk blyanten flittig mens du arbeider med et forsøk. Etter at forsøket er over, vil læreren hjelpe deg med forklaringer på det du har sett.
Her følger forslag til noen enkle aktiviteter som passer godt som innledning til faget kjemi.

{{Eksperiment 1:}}
I kjemiske reaksjoner skjer det ofte endringer med stoffene ved at de kan gå over i andre _faser_ enn den de hadde. De vanlige fasene et stoff kan ha, er fast stoff, væske eller gass. Dessuten kan vi ofte vise at det har skjedd en reaksjon, ved at det skjer endringer i fargen på et stoff vi tilsetter.

-- Bland 1 teskje natron og 1 teskje vannfritt kalsiumklorid i en lynlåspose. Fyll BTB-løsning i et lite plastrør, og sett kork i røret. Legg røret i posen.
-- Press ut så mye du kan av lufta i posen, og lukk den godt igjen. Ta korken ut av røret inne i posen, og la BTB-løsningen renne ut. Observer alt som skjer, og gjør de notatene du mener er nødvendige.
{{Eksperiment slutt}}
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{{Eksperiment 2:}}
Stålull består for det aller meste av grunnstoffet jern. Mange grunnstoffer kan reagere med oksygenet i lufta. Vi skal nå prøve å tenke oss til hva som skjer med massen av stålulla etter at den er "brent opp".
-- Legg en porselensskål på en 3-desimals vekt, og vei skåla. Så veier du inn omtrent 0,5 g stålull uten såpe. Notér massen. Fordel stålulla litt utover, og hold den i en digeltang. Sett porselensskåla på bordet, tenn på gassflammen og hold stålulla et øyeblikk inni flammen før du holder den rett over porselensskåla. Eventuelle biter som faller av stålulla, vil da falle ned i skåla. La stålulla gløde ferdig.
-- Hva vil vekta nå vise? Lavere masse, den samme massen eller høyere masse? Diskuter dette før du går videre.
-- Legg den brente stålulla på skåla, og vei igjen. Notér massen.
{{Eksperiment slutt}}

{{Eksperiment 3:}}
Mange kjemiske reaksjoner er det vi kaller forbrenninger. Forsøket med stålulla som brant, er eksempel på en forbrenning. I forbrenninger utvikles det alltid energi i form av varme og noen ganger også i form av lys. Nå skal vi gjøre to forsøk der vi skal se hva varmen går med til.
a) Klipp ut to like store biter papir. Hold den ene biten med en digeltang, og dypp den ned i en skål med rødsprit. Ta opp papiret, la det dryppe i noen sekunder og tenn på med en fyrstikk. Hold papiret godt unna kroppen!
b) Gjenta forsøket, men nå dypper du det andre papiret ned i en skål med en blanding av rødsprit og vann som læreren har laget på forhånd (62 mL rødsprit og 38 mL vann). La det dryppe noen sekunder og tenn på.
Hva er forskjellen på de to forsøkene, og hvordan kan dette forklares?
{{Eksperiment slutt}}
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{{Eksperiment 4:}}
Mange kjemiske reaksjoner kan gå i begge retninger. Det betyr at to stoffer vi kan kalle A og B, kan reagere med hverandre og lage stoffene C og D. Men det er også mulig at C og D kan reagere tilbake og lage A og B igjen dersom vi forandrer litt på for eksempel temperaturen. Følgende forsøk vil vise dette.
-- Vei inn omtrent 0,2 g koboltklorid og løs dette i 10 mL etanol. Tilsett så vann dråpevis til løsningen får rosa farge.
-- Bruk en tynn glasstav som "penn", eller bruk en tynn pipettespiss av plast. Dypp denne i løsningen og skriv eller tegn på et ark. La ikke skriften bli for tykk! Tørk papiret ved at du holder det omtrent en halv meter over flammen til en gassbrenner, og se hva som hender.
-- Etterpå kan du puste på skriften med munnen. Hva hender nå? Varm til slutt opp igjen over flammen, og legg arket i et kjøleskap. Hva skjer?
{{Eksperiment slutt}}

{{Eksperiment 5:}}
Hjemme har vi en mengde stoffer som er kunstig framstilt, for eksempel ulike typer plast. Slike stoffer er laget ved at mange molekyler binder seg sammen til lange kjeder. Dette kaller vi polymerisering. I dette forsøket skal vi se en annen type polymerisering der resultatet kommer raskt og tydelig.
-- Bland sammen 50 mL vannglass (natriumsilikat) og 150 mL varmt vann i et 250 mL begerglass. Dryss forsiktig ned i løsningen noen korn av disse saltene:
-- Kobbersulfat
-- Koboltklorid
-- Manganklorid
-- Nikkelklorid
-- Jernklorid
Hva skjer? Legg et lokk over glasset, og la det stå til neste kjemitime.
{{Eksperiment slutt}}
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{{Eksperiment 6:}}
Vi skal prøve å gjøre en svart sølvskje eller en annen sølvgjenstand (ikke oksidert bunadsølv!) blank igjen ved hjelp av enkel kjemi:
-- Vask gjenstanden med såpevann og skyll den. Pakk den inn i aluminiumfolie uten plastbelegg. Løs en spiseskje krystallsoda i en liter vann, og legg aluminiumfolien ned i løsningen. La den ligge der i 20 minutter.
-- Pakk ut gjenstanden og skyll den godt. Hva har skjedd?
-- Vask deg godt på hendene til slutt.
{{Eksperiment slutt}}

Alle de små forsøkene som er gjort her, har sine kjemiske forklaringer. Men uten at vi kan noe grunnleggende kjemi, er det ikke lett å finne noen fornuftig forklaring på flere av forsøkene. Vi vil prøve å gi deg et faglig grunnlag i denne boka, slik at det går an å forstå både disse forsøkene og mye annet som skjer både i naturen og i laboratoriet.
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{{Bildeside}}
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[bookmark: _Toc491093024]xxx1 Kapittel 1: Atomer, molekyler og ioner
Mål for opplæringen er at eleven skal kunne
-- gjøre rede for den historiske utviklingen av atombegrepet og beskrive og sammenligne Bohrs atommodell og dagens atommodell
-- forklare, illustrere og vurdere stoffers sammensetning, bindingstyper og egenskaper ved hjelp av periodesystemet

Hva er egentlig et atom?
Mange forbinder ordet "atom" med noe skummelt og uhyggelig, og har da kanskje atombomben i tankene. Men å gå inn for såkalte atomfrie soner er å trekke det litt i lengste laget. Dersom du ser deg rundt der vi står eller sitter akkurat nå, vil du ikke se en eneste ting - levende eller dødt - som ikke er bygd opp av atomer. Atomene er altså byggesteinene i alt vi kan tenke oss. Både luft, vann, stein, jord, planter, dyr og mennesker har atomet som den minste byggeklossen. Siden alle disse tingene er fullstendig ulike, er det viktig å skjønne hvordan atomene er satt sammen til større enheter. Men for å forstå dette, må vi først gå inn i atomet og se hvordan det er bygd opp.
I dette kapitlet skal vi se litt mer på hvordan mange berømte forskere utførte forsøkene sine, og konklusjonene de trakk av dem. Vi skal også lære at atomene kan ha ladning - positiv eller negativ, og at vi da kaller dem for ioner.
Vi skal ta for oss det periodiske systemet - måten grunnstoffene er organisert på. I slutten av kapitlet skal vi studere mer inngående hvordan elektronstrukturen til atomene er bygd opp, og hvordan dette gir grunnstoffene den plassen de har i det periodiske systemet.
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[bookmark: _Toc491093025]xxx2 1.1 Atomet - elementærpartiklene
På side 38 (bakerst i kapittel 1) har vi laget en tidslinje. Denne viser at atomet etter hvert har gitt slipp på noen av hemmelighetene sine når det gjelder hvordan det er bygd opp. Demokrit var av forståelige grunner ikke i stand til å gjøre noen eksperimenter som kunne støtte tankene han hadde om at hvis vi delte et stoff opp i stadig mindre biter, ville vi til slutt stå igjen med en liten partikkel som ikke kunne deles opp mer - _atomet_. Ordet atomos på gresk betyr udelelig. John Dalton var den første som for alvor brukte eksperimenter til å få større kunnskap om atomet, og hans største fortjeneste er hypotesen om at alle atomer ikke er like, men at det finnes stoffer i naturen som består av nesten like atomer - _grunnstoffene_. Men fremdeles var atommodellene hans bare små kuler, som holdt sitt indre liv godt skjult for de vitebegjærlige menneskene.

[bookmark: _Toc491093026]xxx3 Elektronet
Teorien om atomenes udelelighet fikk et skudd for baugen da John Thomson oppdaget en liten partikkel som måtte bli sendt ut av atomer.
I et lufttomt rør (evakuert rør) ble det lagt på en høy spenning mellom to metallplater i hver sin ende av røret. Thomson fant da ut at den negative metallplata sendte ut små partikler, som ble avbøyd av et magnetfelt. Han sluttet da at de var negativt ladde. Videre fant Thomson at uansett hvilket metall som ble brukt inne i røret, ble den samme partikkelen sendt ut. Denne partikkelen - _elektronet_ - måtte derfor være noe som var felles hos alle grunnstoffene man til da kjente.

{{Figur:}}
Figurtekst: I Thomsons forsøk ser vi at partiklene som sendes ut av den negative metallplata, blir avbøyd av et magnetfelt. Disse partiklene er elektroner.
{{Slutt}}

[bookmark: _Toc491093027]xxx3 Protonet
Thomson og Ernest Rutherford forsto at siden et atom ikke hadde netto elektrisk ladning, og det fantes negative partikler i atomet, måtte det også finnes positive partikler i atomets indre for å nøytralisere disse. Det var delte meninger om denne ladningen var fordelt jevnt utover i atomet, eller om det fantes "en hard kjerne" av positiv ladning.
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Rutherford utførte da sitt berømte forsøk med å bombardere en svært tynn gullfolie med såkalte alfa (α)-partikler. Man visste at dette var positivt ladde partikler som ble sendt ut av noen spesielle grunnstoffer. Dersom den positive ladningen var jevnt fordelt utover i hele atomet, ville α-partiklene gå nokså uhindret gjennom gullfolien. Men dette skjedde ikke.
Flesteparten av α-partiklene gikk rett gjennom gullfolien, men noen ble avbøyd mer eller mindre. Det mest bemerkelsesverdige var likevel at noen få α-partikler ble kastet tilbake i en helt annen retning enn den de hadde opprinnelig. Rutherford tolket dette slik at mesteparten av atomet måtte være tomrom, men at det fantes en partikkel med liten utstrekning som måtte være positivt ladd. De positive α-partiklene ble bøyd ut av banen dersom de passerte nær en slik partikkel (like ladninger frastøter hverandre), og de fikk fartsretningen totalt endret dersom de traff en slik partikkel. Rutherford kalte det området i atomet som inneholdt denne positivt ladde partikkelen, for _atomkjernen_, og han mente da at denne består av en eller flere positive partikler, som fikk navnet _protoner_.

{{Figur:}}
Figurtekst: Rutherfords forsøk viser at de α-partiklene som ikke treffer atomkjernen, går rett gjennom uten å endre retning. De partiklene som treffer den massive atomkjernen, forandrer retningen fullstendig.
{{Slutt}}
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Utstrekningen til atomkjernen er utrolig liten sammenliknet med "tomrommet" rundt kjernen, der elektronene befinner seg. Radien til et atom er i størrelsesorden 100.000 ganger større enn radien til atomkjernen. Vi kan tenke oss kjernen som et lite knappenålshode (1 mm i diameter), og at vi legger denne ved startstreken til en 100-meterbane. Atomradien vil da strekke seg helt til målsnora. Dette betyr at elektronene har godt med plass rundt atomkjernen, og det er ikke rart at de fleste α-partiklene i Rutherfords forsøk gikk tvers gjennom atomene uten å bli avbøyd.

{{Figur:}}
Figurtekst: Et proton på størrelse med et knappenålshode plasseres ved starten på langsiden på en idrettsbane. Elektronet vil da være ved målsnora.
{{Slutt}}

[bookmark: _Toc491093028]xxx3 Nøytronet
Både Rutherford og andre forskere fant snart ut at atomkjernen hadde større masse enn antallet protoner skulle tilsi. Rutherford foreslo selv at atomkjernen måtte bestå av en annen partikkel i tillegg til protonet. Siden ladningen til protonene og elektronene opphever hverandre, måtte denne nye partikkelen være nøytral. Rutherford ga partikkelen navnet _nøytron_, men han greide ikke å påvise at det fantes en slik partikkel.
Det ble James Chadwick som i 1932 oppdaget nøytronet. Han fant ut at metallet beryllium sendte ut en partikkel når det ble bombardert med α-partikler. Denne nye partikkelen hadde omtrent den samme massen som protonet, men hadde mye større gjennomtrengingsevne enn dette. Partikkelen hadde ingen ladning, og Rutherfords teori om eksistensen av nøytronet var dermed bekreftet.

{{Figur:}}
Figurtekst: I Chadwicks forsøk vil α-partikler som blir sendt inn mot metallet beryllium, slå løs nye partikler fra metallet. Partiklene blir ikke avbøyd av verken en positivt eller negativt ladd plate, og de er derfor nøytrale. Dette er nøytroner.
{{Slutt}}

[bookmark: _Toc491093029]xxx3 Elementærpartiklene
De tre partiklene som bygger opp et atom - elektronet, protonet og nøytronet - blir med et fellesnavn kalt for _elementærpartiklene_. Navnet har de fått av det engelske navnet for grunnstoff - element, og de ble ansett for å være udelelige. Nå vet vi i dag at det også er mulig å dele protonet og nøytronet videre i enda mindre partikler, men dette hører i større grad hjemme i fysikken.
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{{Boks:}}
Elementærpartiklene som bygger opp atomet:
-- Protonet (p) er positivt ladd
-- Elektronet (e) er negativt ladd
-- Nøytronet (n) er nøytralt
{{Boks slutt}}

Protonet og nøytronet har omtrent lik masse, mens elektronmassen er mye mindre. Massen til atomer måler vi i enheten _u_. Protonet og nøytronet har massen omtrent 1 u, mens elektronmassen bare er omtrent 0,0005 u. Vi regner derfor at massen til et atom er samlet i kjernen. Vi skal definere 1 u nøyaktig i kapittel 4.

{{Portretter (s. 21):}}
{{Bilde: 4 portretter av menn}}

_Demokrit_
Demokrit (ca. 400 f.Kr.), gresk filosof. Han var den første som innførte begrepet atom. Han tenkte seg at det var mulig å dele opp et stoff i stadig mindre biter. Til slutt ville man sitte igjen med en bit som det ikke var mulig å dele opp videre. Denne biten kalte han et atom.

_John Dalton:_
John Dalton (1766-1844), britisk fysiker og kjemiker. Dalton arbeidet både innenfor fysikk og kjemi. I kjemien la han fram fem atomteorier, der tre av dem fremdeles gjelder i dag. Han mente at alle atomer ikke var like, men at like atomer bygger opp det vi kaller grunnstoffer.

_Joseph John Thomson:_
Joseph John Thomson (1856-1940), engelsk fysiker. I 1897 påviste han for første gang elektroner i sitt berømte forsøk. Han fikk nobelprisen i 1906 for dette arbeidet.

_Ernest Rutherford:_
Ernest Rutherford (1871-1937), newzealandsk fysiker. Han gjorde sitt forsøk med α-partikler i 1910, og påviste at atomene hadde en fast kjerne. Han innførte også begrepet atomnummer. I 1919 gjennomførte han den første kunstige spaltingen av et atom. Rutherford fikk nobelprisen i 1908.
{{Portretter slutt}}

{{Portrett:}}

{{Bilde: James Chadwick}}

James Chadwick (1891-1974). Engelsk fysiker. I 1932 oppdaget han at atomkjernen ikke bare inneholdt positivt ladde partikler, men også bestod av nøytrale partikler - nøytroner. Han fikk nobelprisen i 1935 for dette arbeidet.
{{Portrett slutt}}

[bookmark: _Toc491093030]xxx2 1.2 Grunnstoffer og isotoper
[bookmark: _Toc491093031]xxx3 Grunnstoffer
John Dalton definerte i 1805 et grunnstoff som et stoff som består av like atomer, eller sagt med dagens terminologi: Et grunnstoff består av atomer med like atomkjerner. Nå viser det seg at dette ikke er helt riktig, noe vi kommer tilbake til i slutten av dette avsnittet.
Atomkjerner fra ett og samme grunnstoff inneholder det samme antallet protoner. Dette antallet kaller vi _atomnummeret_ til grunnstoffet.
I dag er det funnet 112 forskjellige grunnstoffer. De fleste av dem finnes naturlig på jorda i svært variable mengder, men alle grunnstoffene med atomnummer over 92 er bare blitt framstilt kunstig i laboratoriene. Det samme gjelder to grunnstoffer med lavere atomnummer (nr. 43 og 61). Det mest utbredte grunnstoffet på jorda er oksygen, som vi finner i store mengder i luft, vann og i de fleste bergartene. Andre grunnstoffer, spesielt en del metaller, er ytterst sjeldne.
For å holde grunnstoffene fra hverandre gir vi dem et navn og et kjemisk tegn. Dette tegnet består av en eller to bokstaver. Første bokstav er alltid stor, og dersom det er to bokstaver, er den andre liten. Ofte vil den første bokstaven i navnet være det kjemiske tegnet.
Dersom det er andre grunnstoffer som begynner med samme bokstav, bruker vi to bokstaver i tegnet.
For andre stoffer er det tilsynelatende ikke noen sammenheng mellom navnet på grunnstoffet og det kjemiske tegnet. Begrunnelsen for dette er at det er latin og ikke norsk som er opphavet.

{{Margtekster:}}
_Navn og kjemisk tegn:_
Oksygen: O
Hydrogen: H
Nitrogen: N
Kalium: K

_To bokstaver:_
Osmium: Os
Helium: He
Natrium: Na
Nikkel: Ni

_Fra latin:_
Kvikksølv: Hg (hydrargyrum)
Jern: Fe (ferrum)
Sølv: Ag (argentum)
Gull: Au (aurum)
{{Margtekster slutt}}
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Opprinnelsen til navnene på grunnstoffene kan være nokså forskjellig. Vi skal se på noen av disse navnene. Hvis vi skjønner opprinnelsen til navnet på grunnstoffet, er det lettere å forstå egenskapene det har.
_Hydrogen_ er sammensatt av hydro (vann) og gen (danner).
Når hydrogen brenner, lages det vann.
_Helium_ kommer fra det greske ordet helios, som betyr sol.
Det er store mengder helium på sola.
_Fosfor_ kommer av det greske ordet phosphoros, som betyr lysbærer.
Fosfor avgir lys når det reagerer med oksygen i lufta.
_Klor_ kommer av det greske ordet chloros, som betyr grønn. Klor er en grønn gass.
_Brom_ har også en gresk opprinnelse. Bromos betyr stank, og du vil fort finne ut hvorfor dersom du lukter på den brune bromvæsken.
_Kvikksølv_ har navnet sitt fra latin - hydrargyrum (Hg). Hydra er fremdeles vann, og argyrum har med sølv (Ag) å gjøre. Hydrargyrum betyr "flytende sølv" - et treffende navn. Kvikksølv er i væskeform ved romtemperatur.
Mange grunnstoffer er oppkalt etter kjente personer. Både Albert Einstein, Niels Bohr, Ernest Rutherford og Alfred Nobel har fått denne store æren.

{{Figur:}}
Figurtekst: Her ser vi ovenfra og ned grunnstoffene brom, klor og kvikksølv
{{Slutt}}

[bookmark: _Toc491093032]xxx3 Isotoper
I dag vet vi at atomkjernen inneholder nøytroner i tillegg til protoner. Siden et grunnstoff er bestemt av antall protoner i kjernen, betyr det at atomkjernene i et grunnstoff ikke behøver å være like. Protontallet er fast, men nøytrontallet kan variere. Vi vil derfor modifisere Daltons definisjon noe:

{{Boks:}}
Et grunnstoff består av atomer med like mange protoner i atomkjernen.
{{Boks slutt}}

Atomkjernene i et grunnstoff trenger derfor ikke å være helt like. Vi definerer derfor videre:

{{Boks:}}
Atomslag med likt antall protoner, men ulikt antall nøytroner, kalles isotoper.
{{Boks slutt}}

En isotop betegner vi på denne måten:
{{Figur:}}
Forklaring: Skrivemåten er ^60\27Co  der 27 er protontall mens 60 er protontall + nøytrontall
Figurtekst: I en kjerne av koboltisotopen ^60\27Co er det 27 protoner og (60-27)=33 nøytroner.
{{Slutt}}
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Nederst til venstre for det kjemiske symbolet har vi skrevet protontallet, og øverst til venstre står summen av protontallet og nøytrontallet. Denne summen kaller vi også _massetallet_ eller _nukleontallet_, da massen til et atom ligger samlet i atomkjernen og nukleon er et fellesnavn på et proton og et nøytron.
Noen få grunnstoffer består bare av en eneste isotop, men det er mye mer vanlig at et grunnstoff er en blanding av to eller flere ulike isotoper. Som eksempel på dette skal vi ta hydrogenatomet. Av dette grunnstoffet finner vi tre isotoper.

{{Figur:}}
Figurtekst: Atomkjernene til de tre hydrogenisotopene med ett proton og henholdsvis null, ett og to nøytroner.
Forklaring: Isotopene skrives slik:
Ingen nøytroner: ^1\1H
1 nøytron: ^2\1H
2 nøytroner: ^3\1H
{{Slutt}}

Hydrogen består altså av tre forskjellige isotoper, som har ingen, ett eller to nøytroner i kjernen i tillegg til protonet. Den første er den vanligste hydrogenisotopen. Omtrent 99,985 % av hydrogenet består av denne isotopen. Den andre er kalt tungt hydrogen (deuterium), men bare omtrent 0,015 % av hydrogenet i for eksempel vann er tungt hydrogen. Det vannet der begge hydrogenatomene er ^2\1H-isotopen, kalles tungtvann. Den siste isotopen har fått navnet tritium.
Isotoper kan være stabile eller ustabile. Hos ustabile isotoper skjer det endringer i sammensetningen av kjernepartiklene over tid. Endringene skjer ved at det sendes ut stråling fra isotopen (radioaktivitet). Tritium er en radioaktiv isotop.

{{Margtekst:}}
Deutero = 2
Tri = 3
{{Margtekst slutt}}

{{Eksempel:}}
_Oppgave:_
a) Hvor mange nøytroner er det i en kjerne av ^26\12Mg?
b) En isotop har massetallet 35 og inneholder 19 nøytroner. Hva er atomnummeret til denne isotopen?

_Løsning:_
a) I denne kjernen har vi (26 -12) nøytroner =14 nøytroner
Det er 14 nøytroner i kjernen.
b) Isotopen inneholder (35 -19) protoner =16 protoner
Atomnummeret er 16 (svovel).
{{Eksempel slutt}}
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[bookmark: _Toc491093033]xxx2 1.3 Elektronstruktur for de første 20 grunnstoffene. Oktettregelen
Niels Bohr antok at elektronene bevegde seg rundt kjernen i forskjellige _elektronskall_ i en bestemt avstand fra denne. Vi vet i dag at denne modellen ikke er helt riktig, men vi skal likevel bruke den nå til å begynne med. Vi kommer nærmere tilbake til atomenes elektronstruktur i avsnitt 1.9.
I hvert elektronskall er det ikke plass til mer enn et helt bestemt antall elektroner. Dersom vi betegner skallene med numrene 1, 2, 3, 4,..., n,..., vil det maksimale antall elektroner i hvert skall være gitt ved 2n^2. Det betyr at:
Skall nr. 1: maksimalt antall elektroner er 2 *1^2 =2
Skall nr. 2: maksimalt antall elektroner er 2 *2^2 =8
Skall nr. 3: maksimalt antall elektroner er 2 *3^2 =18

{{Margtekst:}}
Det maksimale antallet elektroner i skall nr. n er 2n^2.
{{Margtekst slutt}}

Elektronskallene betegnes med bokstavene K, L, M, N, ... i stedet for nummer.
Det viser seg at grunnstoffer som har åtte elektroner i sitt ytterste elektronskall, er spesielt stabile. Det betyr i praksis at de har svært vanskelig for å reagere med andre grunnstoffer og lage nye kjemiske forbindelser. Felles for disse grunnstoffene er at alle er fargeløse gasser ved romtemperatur, og de har fått navnet _edelgasser_. Grunnstoff nr. 2, helium, har bare to elektroner i ytterste skall, men flere kan det heller ikke være i K-skallet. Like fullt er helium en edelgass.
De atomslagene som ikke har åtte elektroner i ytterste skall, vil på alle måter søke å oppnå dette ved enten å gi fra seg eller trekke til seg ekstra elektroner. Vi skal også se at atomene kan dele elektroner med andre grunnstoffer. Vi skal nå formulere en viktig regel i kjemien, som vi skal se langt på vei forklarer på hvilken måte to grunnstoffer vil reagere med hverandre. I tillegg kan den også forklare mange andre fenomener i kjemien. Dette er _oktettregelen_:

{{Boks:}}
Når grunnstoffer reagerer med hverandre, vil de alltid forsøke - om mulig - å få åtte elektroner i ytterste elektronskall rundt atomkjernen.
{{Boks slutt}}
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{{Tabell: 7 kolonner, 21 rader}}
Tabelltekst: Her har vi satt opp en enkel oversikt over elektronfordelingen i de forskjellige skallene for de første 20 grunnstoffene.
{{De siste fire kolonnene angir antall elektroner i de ulike elektronskallene: K, L, M og N.}}
	Grunnstoff 
	Kjemisk symbol 
	Atomnr. 
	K
	L
	M
	N

	Hydrogen
	H
	1
	1
	--
	--
	--

	Helium
	He
	2
	2
	--
	--
	--

	Litium
	Li
	3
	2
	1
	--
	--

	Beryllium
	Be
	4
	2
	2
	--
	--

	Bor
	B
	5
	2
	3
	--
	--

	Karbon
	C
	6
	2
	4
	--
	--

	Nitrogen
	N
	7
	2
	5
	--
	--

	Oksygen
	O
	8
	2
	6
	--
	--

	Fluor
	F
	9
	2
	7
	--
	--

	Neon
	Ne
	10
	2
	8
	--
	--

	Natrium
	Na
	11
	2
	8
	1
	--

	Magnesium
	Mg
	12
	2
	8
	2
	--

	Aluminium
	Al
	13
	2
	8
	3
	--

	Silisium
	Si
	14
	2
	8
	4
	--

	Fosfor
	P
	15
	2
	8
	5
	--

	Svovel
	s
	16
	2
	8
	6
	--

	Klor
	Cl
	17
	2
	8
	7
	--

	Argon
	Ar
	18
	2
	8
	8
	--

	Kalium
	K
	19
	2
	8
	8
	1

	Kalsium
	Ca
	20
	2
	8
	8
	2


{{Tabell slutt}}

At vi foreløpig stopper tabellen her, har sin helt naturlige forklaring. Allerede nå kan vi jo stusse litt over at vi starter med å fylle elektroner inn i N-skallet hos kalium og kalsium før M-skallet er fylt helt opp. Vi skal gi en kort forklaring på dette i avsnitt 1.9, men kommer enda grundigere tilbake til elektronstrukturen i kapittel 9. Det ligger mye fremragende tenking og mange nobelpriser bak både Bohrs modell og seinere modeller for elektronstrukturen til atomene.

{{Figur:}}
Figurtekst: Figuren viser en Bohr-modell av isotopen ^12\6C, med seks protoner og seks nøytroner i kjernen og seks elektroner fordelt med to i K-skallet og fire i L-skallet.
Forklaring: Bohr-modellen viser skallene som sirkler rundt kjernen. Elektronene i skallene er vist som prikker på sirklene.
{{Slutt}}

{{Portrett (s. 26):}}
{{Bilde: Niels Bohr}}
Niels Bohr (1885-1962), dansk fysiker. Han la ned et stort arbeid i å bestemme elektronstrukturen rundt atomkjernen og fikk nobelprisen i fysikk i 1922 for dette arbeidet.
{{Portrett slutt}}

[bookmark: _Toc491093034]xxx2 1.4 Det periodiske systemet
Den russiske kjemikeren Dmitrij Mendelejev oppdaget i 1869 at dersom man satte de grunnstoffene man da kjente, opp etter økende masse til atomene, var det visse egenskaper som gikk igjen med bestemte mellomrom. Disse egenskapene kunne være likheter i smelte- eller kokepunkter, hardhet, massetetthet eller hvordan de reagerte. Mendelejev satte da grunnstoffer med liknende fysiske og kjemiske egenskaper opp i egne familier eller grupper. Eksempel på en slik gruppe er halogenene fluor, klor, brom og jod, som alle var kjente på den tiden, og alkalimetallene, som blant annet omfatter litium, natrium, kalium, rubidium og cesium. Seinere skal vi se at de kjemiske og fysiske egenskapene til grunnstoffene innenfor en og samme gruppe endrer seg smått og pent når vi går fra et grunnstoff til det neste i gruppa.
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{{Tabell:}}
{{Tabellen er av hensyn til tilretteleggingen snudd vertikalt.}}
Her har vi vist en versjon av Mendelejevs periodiske system. De tre første spørsmålstegnene (?) er grunnstoffene Sc, Ga og Ge, som alle ble funnet mens Mendelejev ennå levde. I Mendelejevs system er grunnstoffene ofte plassert etter hvilke forbindelser de dannet med hydrogen og oksygen. Tallene i tabellen er atommasser, målt i u. 
Symbolene R\2O og RH\4 angir antall atomer i molekylet

{{Tabell 1: 3 kolonner, 9 rader}}
	Hydrid Oksid
	--
	--

	Gruppe I
	R\2O
	 --

	Gruppe II
	RO
	 --

	Gruppe III
	R\2O\3
	 --

	Gruppe IV
	RH\4
	RO\2

	Gruppe V
	RH\3
	R\2O\5

	Gruppe VI
	RH\2
	RO\3

	Gruppe VII
	RH
	R\2O\7

	Gruppe VIII
	RO\4
	 --



{{Tabell 2: 4 kolonner, 9 rader}}
	Hydrid Oksid
	1
	2
	3

	Gruppe I
	H=1
	Li=7
	Na=23

	Gruppe II
	--
	Be=9,4
	Mg=24

	Gruppe III
	--
	B=11
	Al=27,3

	Gruppe IV
	--
	C=12
	Si=28

	Gruppe V
	--
	N=14
	P=31

	Gruppe VI
	--
	O=16
	S=32

	Gruppe VII
	--
	F=19
	Cl=35,5

	Gruppe VIII
	--
	--
	--



{{Tabell 3: 4 kolonner, 9 rader}}
	Hydrid Oksid
	4
	5
	6

	Gruppe I
	K=39
	(Cu=63)
	Rb=85

	Gruppe II
	Ca=40
	Zn=65
	Sr=87

	Gruppe III
	? =44
	? =68
	?Yt=88

	Gruppe IV
	Ti=51
	? =72
	Zr=90

	Gruppe V
	V=51
	As=75
	Nb=94

	Gruppe VI
	Cr=52
	Se=78
	Mo=96

	Gruppe VII
	Mn=55
	Br=80
	? =100

	Gruppe VIII
	Fe=56, Co=59
	Ni=59, Cu=63
	Ru=104, Rh=104



{{Tabell 4: 4 kolonner, 9 rader}}
	Hydrid Oksid
	7
	8
	9

	Gruppe I
	Ag=108
	Cs=133
	(-)

	Gruppe II
	Cd=112
	Ba=137
	-

	Gruppe III
	In=113
	?Di=138
	-

	Gruppe IV
	Sn=118
	Ce=140
	-

	Gruppe V
	Sb=122
	-
	-

	Gruppe VI
	Te=125
	-
	-

	Gruppe VII
	I=127
	-
	-

	Gruppe VIII
	Pd=106, Ag=108
	--
	--



{{Tabell 5: 4 kolonner, 9 rader}}
	Hydrid Oksid
	10
	11
	12

	Gruppe I
	-
	Au=199
	-

	Gruppe II
	-
	Hg=200
	-

	Gruppe III
	?Er=178
	Tl=204
	-

	Gruppe IV
	?La=180
	Pb=207
	Th=231

	Gruppe V
	Ta=182
	Bi=208
	-

	Gruppe VI
	W=184
	-
	U=240

	Gruppe VII
	-
	-
	-

	Gruppe VIII
	--
	Os=195, Ir=197
	Pt=198, Au=199


{{Tabell slutt}}

Mendelejev klarte på denne måten å plassere grunnstoffene i en stor tabell, som var starten på det vi i dag kjenner som _det periodiske systemet_. Det systemet vi bruker i dag, er i store trekk det samme som det Mendelejev satte opp, men det er kommet til et vesentlig antall nye grunnstoffer etter hans tid. I Mendelejevs system var det noen "ledige rom" for grunnstoffer som man da ikke kjente til. Ut fra egenskapene til de kjente grunnstoffene som sto både over og under i systemet hans, forutså han egenskaper til flere av de manglende grunnstoffene og noen av forbindelsene deres. Da disse grunnstoffene i løpet av få år virkelig ble funnet, stemte egenskapene deres svært godt med Mendelejevs beregninger.

{{Tabell: 2 kolonner, 5 rader}}
Mendelejevs beregnede verdier og de reelle verdier for germanium.
	_Mendelejevs beregninger:_ 
	_Virkelige verdier:_ 

	Atommasse 72 u
	Atommasse Ge 72,6 u

	Massetetthet 5,5 g/mL 
	Massetetthet Ge 5,32 g/mL 

	Massetetthet oksid 4,7 g/mL 
	Massetetthet GeO\2 4,25 g/mL 

	Massetetthet klorid 1,9 g/mL 
	Massetetthet GeCl\4 1,84 g/mL 


{{Tabell slutt}}
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Etter hvert viste det seg at noen små uregelmessigheter i systemet dukket opp, og man brukte da heller atomnummeret i stedet for atommassen som grunnlag for plasseringen i systemet. Dette løste de problemene man hadde funnet. I dag vet vi at det er elektrontallet som atomene har i det ytterste skallet, som først og fremst gir et grunnstoff de bestemte kjemiske egenskapene det har.

{{Boks:}}
_Det periodiske systemet:_
-- De loddrette kolonnene har fått betegnelsen grupper, og de vannrette radene kalles perioder.
-- Grunnstoffene som har det samme antall elektroner i ytterste skall, er plassert i samme gruppe.
{{Boks slutt}}

{{Portrett: }}
{{Bilde: Dmitrij Mendelejev}}
Dmitrij Mendelejev (1824-1907), russisk kjemiker. Han hadde lagt merke til at flere grunnstoffer reagerte med oksygen og hydrogen på den samme måten, og laget etter hvert et system der grunnstoffene ble plassert etter stigende atommasse vannrett og etter felles egenskaper loddrett. Dette var det første periodiske systemet.
{{Portrett slutt}}

[bookmark: _Toc491093035]xxx2 1.5 Kjemiske forbindelser
Alle grunnstoffene unntatt edelgassene har evne til å reagere med andre grunnstoffer. Resultatet av en slik reaksjon kaller vi en _kjemisk forbindelse_.

{{Boks:}}
En kjemisk forbindelse får vi når to eller flere grunnstoffer reagerer med hverandre. Disse forbindelsene kan enten være molekylære eller ioniske.
{{Boks slutt}}

[bookmark: _Toc491093036]xxx3 Molekylære forbindelser
Dersom vi tenner på hydrogengass og holder flammen inntil et kaldt begerglass, ser vi at det setter seg dogg på glassveggen. Dette viser at det er laget vann i reaksjonen. Vann er en molekylær forbindelse, som har den kjemiske formelen H\2O. Denne formelen sier oss at ett _molekyl_ vann inneholder to atomer hydrogen og ett atom oksygen. De små tallene inne i en kjemisk formel forteller oss altså hvor mange atomer det er av det grunnstoffet som står rett foran tallet.
I denne modellen har vi bundet sammen atomene med "pinner". I neste kapittel skal vi komme tilbake til hva disse bindingene egentlig er.

{{Figur:}}
Figurtekst: En kule-pinnemodell av vannmolekylet viser at ett vannmolekyl består av to H-atomer og ett O-atom.
{{Slutt}}

Grunnstoffene hydrogen, karbon og oksygen kan lage et molekyl med den kjemiske formelen CH\4O. Dette er formelen for den svært giftige alkoholen metanol, og formelen sier oss at ett metanolmolekyl inneholder ett C-atom, fire H-atomer og ett O-atom. En molekylmodell her sier oss mye mer om hvordan atomene er bundet sammen.

{{Figur:}}
Figurtekst: En kule-pinnemodell av metanolmolekylet. Denne modellen viser at et molekyl har en romlig form, der atomene peker ut i rommet i ulike retninger.
{{Slutt}}

Aminosyra alanin har molekylformelen C\3H\7O\2N. Det er umulig for oss ut fra denne formelen å se hvordan disse 13 atomene er bundet sammen, men molekylmodellen viser dette greit.

{{Figur:}}
Figurtekst: En kule-pinnemodell av alaninmolekylet. Både C, O, H og N er vanlige atomer i molekyler.
{{Slutt}}
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[bookmark: _Toc491093037]xxx3 Ioniske forbindelser
Vi fyller en kolbe med klorgass, som er en tung, gulgrønn og svært giftig gass. I denne gassen legger vi et stykke av metallet natrium, som også er et grunnstoff vi skal ha den største respekt for. Vi ser at det etter hvert dannes et hvitt belegg på natriumbiten. Dette hvite stoffet, som må være laget i en reaksjon mellom natrium og klor, har tydeligvis helt andre egenskaper enn grunnstoffene det er laget av. Stoffet heter natriumklorid, som vi kjenner bedre som vanlig kjøkkensalt.
Elektronstrukturen til natrium viser at grunnstoffet har ett enslig elektron i det ytterste skallet, som her er M-skallet. Når det gir fra seg dette elektronet, vil L-skallet hos natrium bli det ytterste skallet, og dette skallet har 8 elektroner. Ifølge oktettregelen vil denne nye partikkelen være ekstra stabil.

{{Figur:}}
Forklaring: Na gir fra seg ett elektron og blir til Na^+
{{Slutt}}

Vi har utelatt elektronene i K-skallet i disse tegningene.
Etter at natriumatomet har gitt fra seg sitt ytterste elektron, har det igjen 10 elektroner rundt seg, mens det fremdeles har 11 positive ladninger i atomkjernen. Det betyr at atomet nå blir positivt ladd, og vi skriver det som Na^+. Dette positivt ladde atomet kaller vi et natriumion.
Den stikk motsatte elektronoverføringen skjer hos kloratomet. Klor har 7 elektroner i det ytterste skallet (M-skallet), og mangler bare ett elektron på å ha 8. Når det trekker til seg ett ekstra elektron, vil klor altså oppfylle oktettregelen. Dette elektronet kan kloratomet enkelt få fra et natriumatom.

{{Figur:}}
Figurtekst: Elektronovergangen mellom natrium og klor, tegnet opp med Bohr-modell.
Forklaring: Reaksjonen vist er: Na +Cl -> Na^+ +Cl^-
{{Slutt}}

Det negativt ladde atomet kaller vi et kloridion, og vi skriver det Cl^-.
Et _ion_ kan vi generelt definere slik:

{{Boks:}}
Et ion er et ladd atom eller en ladd atomgruppe.
{{Boks slutt}}
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[bookmark: _Toc491093038]xxx2 1.6 Salter
Enhver kjemisk forbindelse må totalt være nøytral. Det betyr at det må være nøyaktig like mange positive som negative ladninger i forbindelsen. Siden begge ionene vi har i natriumklorid, er enverdige (en positiv og en negativ ladning), vil disse to kombineres en og en til en nøytral forbindelse med formelen NaCl. En slik forbindelse som består av et metall og et ikke-metall, kaller vi et _salt_.

{{Boks:}}
Et salt er et fast stoff som er bygd opp av ioner.
Det består som oftest av et metall og et ikke-metall.
{{Boks slutt}}
Vi skal nå bytte ut natrium med magnesium og se på den tilsvarende reaksjonen med klor. Magnesium har to elektroner i ytterste skall (M-skallet). Det vil prøve å gi fra seg begge to for at L-skallet, som har 8 elektroner, skal bli det ytterste. Men ett kloratom kan bare ta opp ett elektron. Det betyr at vi for hvert magnesiumatom trenger to kloratomer som kan ta opp ett elektron hver. Magnesiumatomet, som har mistet to elektroner, er nå blitt til et toverdig positivt magnesiumion, Mg^2+.

{{Figur:}}
Figurtekst: Elektronovergangen mellom magnesium og klor viser at vi trenger to atomer klor for å ta imot begge de ytterste elektronene til magnesium.
Forklaring: Mg + 2Cl -> Mg^2+ + 2Cl^-
{{Slutt}}

Også i denne reaksjonen får vi laget et salt, nemlig magnesiumklorid. Men her ser vi at saltet består av to kloridioner for hvert magnesiumion. Da vil de to positive ladningene på magnesiumionet bli nøytralisert av de to negative ladningene som de to kloridionene har til sammen, og saltet blir nøytralt. Formelen er derfor MgCl\2.
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[bookmark: _Toc491093039]xxx2 1.7 Formelenhet
Nå er det ikke så enkelt å si hvor stort et "molekyl" med natriumklorid egentlig er. I saltgruver kan vi finne svære, terningformede krystaller av natriumklorid, mens de vi har i saltkaret på kjøkkenet, er vesentlig mindre. Dette gjelder også andre salter. Derfor bruker vi ikke begrepet "molekyl" når vi snakker om salter, men ser på den minste enheten som går igjen i hele saltet. Denne enheten kaller vi _en formelenhet_. For eksempel har natriumklorid formelenheten NaCl.

{{Boks:}}
En formelenhet av et salt er den minste enheten som går igjen i hele saltet.
{{Boks slutt}}

{{Figur:}}
Figurtekst: Her ser vi en krystall av natriumklorid til venstre og formelenheten til saltet til høyre. Kloridionene er tegnet grønne og natriumionene er tegnet blå. Ionegitteret er terningformet, som er den samme formen vi kan se på en krystall med NaCl.
{{Slutt}}

[bookmark: _Toc491093040]xxx2 1.8 Å finne ioneladninger og saltformler ut fra det periodiske systemet
Nedenfor har vi satt opp et forenklet periodisk system der mange av grunnstoffene ikke er med. Gruppene har vi har samlet i loddrette kolonner, mens periodene er de vannrette radene. De to gruppene lengst til venstre og de seks gruppene lengst til høyre i systemet kaller vi _hovedgruppene_, mens de ti gruppene i midten er _bigruppene_. Over hovedgruppene står det et romertall som angir antall elektroner i ytterste skall. Dette tallet er særdeles viktig, da det først og fremst er dette som bestemmer de kjemiske egenskapene til grunnstoffet.
På neste side viser vi en enkel oversikt over hovedgruppene i det periodiske systemet. Reglene for å nummerere gruppene er at de skal nummereres fortløpende fra 1 til 18. Det er lite pedagogisk, og i denne boka har vi i tillegg brukt romertall fra I til VIII for å nummerere hovedgruppene. Dette er gjort for å markere at nummeret på hovedgruppa skal si oss hvor mange elektroner atomene i gruppa har i ytterste skall.
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{{Figur:}}
Forklaring: Forenklet periodisk system.
{{Slutt}}
Det er tegnet en slags skråtrapp i den høyre delen av systemet. Denne trappa er en meget uskarp grense mellom metaller til venstre og ikke-metaller til høyre.
Vi repeterer oktettregelen: Alle grunnstoffer prøver så godt de kan å oppnå åtte elektroner i ytterste elektronskall når de reagerer. De to gruppene lengst til venstre, _alkalimetallene og jordalkalimetallene_, oppnår dette enklest ved å gi fra seg elektronene de har i ytterste skall. Dermed vil skallet innenfor (som har åtte elektroner) bli det ytterste, og oktettregelen er oppfylt. Det fører til at alle forbindelsene i gruppe I vil danne ioner med én positiv ladning når de danner kjemiske forbindelser med andre grunnstoffer. Vi får derfor ionene Li^+, Na^+, K^+, Rb^+ og Cs^+. På samme måte vil grunnstoffene i gruppe II danne ioner med to positive ladninger: Be^2+, Mg^2+, Ca^2+, Sr^2+ og Ba^2+. I gruppe III danner aluminium Al^3+´-ioner, som vi kunne   vente. Positive ioner kaller vi med et fellesnavn for _kationer_.

{{Margtekst:}}
Navnet alkalimetaller kommer av at alle metallene reagerer med vann og gir en alkalisk (basisk) løsning.
{{Margtekst slutt}}

{{Margtekst:}}
Navnet jordalkalimetaller kommer av at tungtløselige metalloksider som Al\2O\3, MgO og CaO i gamle dager ble betegnet som "jord". Men de to siste ga alkalisk (basisk) løsning i vann. Av dette fikk etter hvert hele gruppe II navnet sitt.
{{Margtekst slutt}}

I gruppe VII i den andre enden av det periodiske systemet finner vi _halogenene_ F, Cl, Br og I, alle med sju elektroner i ytterste skall. Disse vil naturlig nok være svært interesserte i å tiltrekke seg ett ekstra elektron for å få oppfylt oktettregelen. Ioneladningen vil dermed bli negativ, og ionene får formelen F^-, Cl^-, Br^- og I^-. På liknende måte vil oksygen og svovel i gruppe VI danne ioner med ladningene O^2- og S^2-. Nitrogen kan danne ionet N^3-, men dette ionet er ikke vanlig. Negative ioner kaller vi med et fellesnavn for _anioner_.

{{Margtekst:}}
Halogener er gresk, og betyr saltdannere. Alle halogenene danner en rekke salter sammen med metaller.
{{Margtekst slutt}}

Hva da med de atomene som har fire elektroner i ytterste skall? Både det å gi fra seg fire elektroner og å trekke til seg fire elektroner er kjemisk sett ytterst vanskelig, og vi skal seinere se at disse grunnstoffene oppfyller oktettregelen på en helt annen måte. Det samme gjelder for de fleste forbindelsene der nitrogen (N), fosfor (P) og svovel (S) er med.
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Vi kan nå bruke ioneladningene til å bestemme formlene for saltene vi får laget når to av grunnstoffene reagerer med hverandre. Tidligere i kapitlet har vi forklart hvorfor natriumklorid har formelen NaCl og magnesiumklorid har formelen MgCl\2.

{{Boks:}}
Et salt er alltid elektrisk nøytralt.
Det inneholder like mange positive ladninger som negative ladninger.
{{Boks slutt}}

Nå skal vi ta et eksempel til:

{{Eksempel: Formler for salter}}
_Oppgave_
Finn formlene for forbindelsene vi får når aluminium reagerer med
a) klor
b) oksygen

_Løsning_
a) Aluminium danner ionet Al^3+, mens klor danner ionet Cl^-. For å få et nøytralt salt må vi derfor ha tre Cl^-´-ioner sammen med ett Al^3+´-ion. Formelen for aluminiumklorid blir derfor AlCl\3.
b) Oksygen danner ionet O^2-. Skal forbindelsen (aluminiumoksid) bli elektrisk nøytral, må vi ha to Al^3+´-ioner med totalt seks positive ladninger sammen med tre O^2-´-ioner med totalt seks negative ladninger. Formelen for aluminiumoksid er derfor Al\2O\3.
{{Eksempel slutt}}

Når et salt blir løst i vann, spaltes det i de ionene det er laget av. Det er svært viktig å skrive denne ionespaltingen riktig - med både riktige ladninger på ionene og riktig antall ioner. Vanligvis er det bare det ene ionet i saltet som reagerer i en kjemisk reaksjon, og vi får ofte problemer dersom vi drar med oss begge ionene inn i en reaksjonslikning.
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{{Eksempel: Spalting av salter til ioner}}
_Oppgave_
Skriv både formlene for og antallet ioner som en formelenhet av disse saltene spaltes i:
a) KBr
b) CaCl\2
c) Na\2O
d) MgS

_Løsning_
a) Formelen viser at KBr består av ett kaliumion og ett bromidion. Kaliumionet har ladningen 1+ fordi K står i gruppe L Bromidionet har ladningen 1- fordi Br står i hovedgruppe VII. Vi kan derfor skrive ionespaltingen som:
KBr -> K^+ +Br^-
b) Formelen viser at CaCl\2 består av ett kalsiumion og to kloridioner. Kalsiumionet har ladningen 2+ fordi Ca står i hovedgruppe II. Kloridionet har ladningen 1- fordi Cl står i hovedgruppe VII. Vi kan derfor skrive ionespaltingen som:
CaCl\2 -> Ca^2+ +2Cl^-
Det store 2-tallet foran Cl^-´- ionet betyr altså antallet ioner som lages.
c) Formelen viser at Na\2O består av to natriumioner og ett oksidion. Natriumionet har ladningen 1+ fordi Na står i hovedgruppe I. Oksidionet har ladningen 2- fordi O står i hovedgruppe VI. Vi kan derfor skrive ionespaltingen som:
Na\2O -> 2Na^+ +O^2-
d) Formelen viser at MgS består av ett magnesiumion og ett sulfidion. Magnesiumionet har ladningen 2+ fordi Mg står i hovedgruppe II. Sulfidionet har ladningen 2- fordi S står i hovedgruppe VI. Vi kan derfor skrive ionespaltingen som:
MgS -> Mg^2+ +S^2-
Legg merke til at vi aldri tar med vannmolekylet i denne spaltingen, selv om vannet er løsningsmiddel.
{{Eksempel slutt}}
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[bookmark: _Toc491093041]xxx2 1.9 Mer om elektronstrukturen
Tidligere har vi angitt antall elektroner i de forskjellige elektronskallene for de 20 første grunnstoffene. Vi stusset kanskje litt over at vi startet påfyllingen av N-skallet før M-skallet var helt fylt opp av elektroner, og skal gi en forenklet forklaring på dette nå.
Elektronskallene (K, L, M, N ...) kaller vi _hovedskallene_. Vi så at opp til og med argon (Ar) ble elektronene fylt opp fortløpende (først de to i K-skallet, så de åtte i L-skallet og til slutt de åtte første i M-skallet). M-skallet kan maksimalt inneholde 18 elektroner, men likevel starter vi med å fylle de neste elektronene hos kalium og kalsium inn i N-skallet før M-skallet er fylt helt opp. Dette må ha en forklaring, og den ligger i elektronenes energi.
Modellen med atomene fordelt i forskjellige kuleformede elektronskall rundt atomkjernen er bare riktig for de fire første atomene. Allerede for atom nr. 5 - bor, bryter kuleskallmodellen sammen. Av de åtte elektronene i L-skallet befinner de to første seg i et kuleskall rundt kjernen, mens de seks siste har en lengre avstand til kjernen enn de to første. De ligger heller ikke i noe kuleskall rundt kjernen, men er fordelt på en helt annen måte (se kapittel 9). Jo nærmere kjernen elektronene ligger, desto lavere energi har de. Det betyr at de seks siste elektronene i L-skallet har høyere energi enn de to første. L-skallet har altså fordelt elektronene på to forskjellige energinivåer, som vi gjerne kaller _underskall_. Et hovedskall har like mange forskjellige underskall som nummeret på skallet.

{{Figur:}}
Figurtekst: Her ser vi hvordan de fire første hovedskallene er splittet i underskall med forskjellig energi. Det er også markert hvor mange elektroner som maksimalt kan inngå i hvert underskall.
{{Slutt}}

Når elektronene plasseres inn i hovedskallene, skal de ha så lav energi som mulig. Det betyr at underskallene med lavest energi fylles opp først, og deretter fylles underskallene opp i den rekkefølgen som figuren viser. Legg merke til at når vi har fått åtte elektroner inn i et hovedskall (unntatt K-skallet), plasseres det neste elektronet alltid i et nytt hovedskall. Etter en edelgass begynner vi altså alltid på et nytt hovedskall.

Vi ser hvordan et hovedskall er splittet opp i underskall. Det laveste underskallet har plass til to elektroner, mens det blir plass til fire flere elektroner i hvert av de neste påfølgende underskallene. Antall underskall er lik nummeret til hovedskallet.
{{Tabell: 3 kolonner, 11 rader}}
	Skall (nr.)
	Antall skall 
	Maks. antall elektroner i hvert skall

	K(l)
	1
	2

	L(2)
	2
	2, 6

	M(3)
	3
	2, 6, 10

	N(4)
	4
	2, 6 ,10, 14


{{Tabell slutt}}
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Atomene som fyller opp sine siste elektroner i underskall 1 - uansett hvilket hovedskall vi er i - er plassert i de to gruppene helt til venstre (unntatt He). Disse er markert med rød farge i figuren nederst på siden og i figuren på forrige side.
Atomene som fyller opp sine siste elektroner i underskall 2 - uansett hvilket hovedskall vi er i - er plassert i de seks gruppene helt til høyre. Disse er markert med blå farge i figuren og i figuren på forrige side.
Atomene som fyller opp sine siste elektroner i underskall 3 - uansett hvilket hovedskall vi er i - er plassert i de ti gruppene i midten. Disse er markert med grønn farge i figuren og i figuren på forrige side.
Atomene som fyller opp sine siste elektroner i underskall 4 - uansett hvilket hovedskall vi er i - er plassert i de fjorten gruppene som står for seg selv under resten av det periodiske systemet. Disse er markert med turkis farge i figuren og i figuren på forrige side.
I kapittel 9 skal vi komme mer tilbake til teorien som ligger bak denne oppsplittingen i underskall, og vi vil også se litt nærmere på i hvilke geometriske former vi finner elektronene rundt atomkjernen. De er så absolutt ikke alltid plassert i kuleformede skall med kjernen i sentrum!

{{Figur:}}
Figurtekst: Her ser vi hvor atomene som fyller opp sine elektroner i underskall 1 (rød farge), underskall 2 (blå farge), underskall 3 (grønn farge) og underskall 4 (turkis farge), er plassert i det periodiske systemet.
{{Slutt}}
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[bookmark: _Toc491093042]xxx2 Oppsummering
-- _Atomet_ er bygd opp av atomkjerne og negativt ladde _elektroner_, som vi finner rundt atomkjernen i bestemte baner.
-- _Atomkjernen_ består av positivt ladde _protoner_ og nøytrale _nøytroner_.
-- Et _grunnstoff_ består av atomer med like mange protoner i kjernen.
-- _Isotoper_ av et grunnstoff har like mange protoner, men ulikt antall nøytroner i kjernen.
-- _Atomnummeret_ til et atom er antall protoner i atomkjernen. Et bestemt grunnstoff har altså et eget atomnummer.
-- _Oktettregelen_: Et atom prøver så langt det kan å få åtte elektroner i ytterste elektronskall når det reagerer med andre atomer.
-- Et _ion_ er et ladd atom eller en ladd atomgruppe. Ioner dannes ved at et nøytralt atom enten trekker til seg eller gir fra seg elektroner.
-- Et _salt_ er bygd opp av ioner med motsatt ladning. Det er alltid like mange positive som negative ladninger i saltet.
-- En _formelenhet_ er den minste enheten som bygger opp et salt.
-- Et _molekyl_ er satt sammen av to eller flere atomer. Et molekyl består ikke av ioner.
-- Elektronskallene K, L, M, N ... kaller vi _hovedskall_. De er delt opp i _underskall_ med forskjellig energi. Når elektronene plasseres rundt atomkjernen, blir de alltid plassert først i underskallene med lavest energi.

{{Portretter: Tidslinje}}
{{Bilde: Portretter av 7 menn}}
_400 f.Kr Demokrit_
Kalte den minste byggesteinen i alt materiale for atomer

_1805 John Dalton_
Mente at alle atomer ikke er like, men at like atomer bygger opp et grunnstoff

_1869 Dmitrij Mendelejev_
Laget det første periodiske systemet

_1897 Joseph John Thomson_
Påviste elektronet

_1910 Ernest Rutherford_
Påviste protonet

_1913 Niels Bohr_
Foreslo at elektronet kretser rundt kjernen i baner

_1923 James Chadwick_
Påviste nøytronet
{{Portretter slutt}}

--- 39 til 315
[bookmark: _Toc491093043]xxx2 Etter å ha arbeidet med kapittel 1 skal du:
-- vite hvor i atomet du finner elementærpartiklene nøytron, elektron og proton.
-- vite hva vi mener med atomnummeret til et grunnstoff.
-- vite hva vi mener med at et grunnstoff kan ha forskjellige isotoper.
-- vite hvordan elektronene er fordelt rundt kjernen i de 18 første atomene.
-- vite hva vi mener med et ion.
-- vite hva oktettregelen går ut på.
-- kjenne til forskjellen på salter og molekyler.
-- vite hva vi mener med en formelenhet av et kjemisk stoff.
-- kunne skrive opp formelen for ioner og salter ved å bruke det periodiske systemet.
-- vite at elektronskallene er delt inn i underskall med forskjellig energi, og at dette gjør at atomene fra M-skallet og utover ikke fyller elektronskallet fullt før det begynner å fylle elektroner i neste skall.
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{{Bildeside}}

--- 41 til 315
[bookmark: _Toc491093044]xxx1 Kapittel 2: Kjemiske bindinger
Mål for opplæringen er at eleven skal kunne
-- forklare, illustrere og vurdere stoffers sammensetning, bindingstyper og egenskaper ved hjelp av periodesystemet

Kjemiske forbindelser er av veldig forskjellig natur. Noen er gasser, andre er væsker eller faste stoffer. Noen faste stoffer har høyt smeltepunkt, andre lavt smeltepunkt. Noen er løselige i vann, andre i væsker som bensin eller etanol. Mye av årsaken til dette er måten atomene er bundet sammen til molekyler eller salter, og også hvordan molekylene videre er bundet sammen.
I en kjemisk forbindelse som består av to eller flere atomer, må atomene henge sammen på en eller annen måte. De er bundet sammen med det vi kaller _kjemiske bindinger_. Disse bindingene er av forskjellig type alt etter hvilke typer atomer vi har, og igjen er det elektronstrukturen rundt atomkjernen som er viktig. Men det er flere viktige begreper vi må lære oss før vi kan gå løs på selve bindingene.
Vi skal først se litt mer på det periodiske systemet, og lære om hvordan noen egenskaper ved grunnstoffene endrer seg når vi går bortover eller nedover i systemet.
Så går vi løs på bindingene og ser hvordan atomene blir bundet sammen med hverandre til molekyler eller salter. Til slutt skal vi vise hvordan molekyler kan bindes sammen på flere måter.
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[bookmark: _Toc491093045]xxx2 2.1 Periodiske egenskaper
Som vi husker fra avsnitt 1.4 var det den russiske kjemikeren Dmitrij Mendelejev som fikk æren av å ha oppdaget at flere egenskaper gikk igjen fra et grunnstoff til et annet. Dette var tilfelle for grunnstoffer som hadde atomnumre som lå langt fra hverandre. Vi vet nå at dette først og fremst skyldes at grunnstoffer med mange felles egenskaper har det samme antall elektroner i ytterste elektronskall. Disse grunnstoffene er derfor samlet i samme loddrette gruppe. Men vi skal nå se at disse felles egenskapene - _de periodiske egenskapene_ - endres gradvis når vi går fra et grunnstoff til det neste i samme gruppe.
Før vi går løs på disse egenskapene, skal vi dele det periodiske systemet inn i to hoveddeler: _metaller_ og _ikke-metaller_. Nå er det ingen skarp overgang fra et metall til et ikke-metall, slik at grunnstoffene som ligger akkurat i denne overgangen, både har metalliske og ikke-metalliske egenskaper. Disse grunnstoffene kaller vi _halvmetaller_.
Legg merke til at hydrogen, som er et ikke-metall, er plassert i samme gruppe som alkalimetallene. Det er selvsagt fordi hydrogen har ett elektron i det ytterste skallet. Andre egenskaper har ikke hydrogen felles med alkalimetallene. Egentlig er hydrogen vanskelig å plassere i det periodiske systemet, og hører ikke skikkelig hjemme noe sted. Hydrogen har også vært plassert i gruppe VII fordi det mangler ett elektron på å ha fullt K-skall. Andre egenskaper som elektronegativitet og ioniseringsenergi (som vi straks kommer til) ville ha plassert det omtrent på midten over karbon. Vi kan like godt la hydrogen stå der vi har plassert det i denne tabellen!

{{Figur (s. 43):}}
Forklaring: En fargelagt utgave av periodesystemet.
Figurtekst: Tabellen viser grunnstoffene inndelt i metaller (blåfarge), halvmetaller (lilla farge) og ikke-metaller (rødfarge)
{{Slutt}}

[bookmark: _Toc491093046]xxx3 Coulombs lov
Fra tidligere vet vi at like ladninger frastøter hverandre, mens ulike ladninger tiltrekker hverandre.
Charles Augustin de Coulomb formulerte på slutten av 1700-tallet sin lov om hva kreftene som virker mellom ladde partikler, avhenger av. I dagligtale kan vi si at

{{Boks: Coulombs lov}}
Kreftene mellom ladde partikler øker med ladningenes størrelse og med kortere avstand mellom partiklene.
{{Boks slutt}}

La oss ha denne loven i bakhodet når vi skal forklare mange kjemiske og fysiske egenskaper ved kjemiske stoffer - spesielt hvordan atomene i molekyler er bundet sammen. Men før vi gjør dette, skal vi se på tre viktige egenskaper: atomradius, elektronegativitet og ioniseringsenergi, og på hvordan disse varierer i det periodiske systemet.
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{{Portrett (s. 42):}}
{{Bilde: Charles Augustin De Coulomb}}
Charles Augustin De Coulomb (1736-1806), fransk fysiker. Omkring 1790 formulerte han loven om hvordan kreftene som virker mellom ladde partikler, avhenger av ladningenes størrelse og avstanden mellom dem.
{{Portrett slutt}}

[bookmark: _Toc491093047]xxx3 Atomradius
Det høres ikke vanskelig ut å definere radien til et atom, men i praksis er det ikke så enkelt. Det er bare edelgassene som finnes som frie atomer under vanlige forhold. I de andre grunnstoffene er atomene bundet sammen på en eller annen måte. I de grunnstoffene som opptrer som gasser, er atomene bundet sammen to og to til molekyler. Atomradius definerer vi da som halvparten av avstanden mellom atomkjernene:

{{Figur:}}
Forklaring: r =a/2, der r er atomradius og a er avstanden mellom atomkjernene.
{{Slutt}}
Der molekylet består av flere atomer (for eksempel metaller) av samme grunnstoff, er atomradius på samme måte definert som halvparten av avstanden mellom to naboatomer.
Vi skal nå se hvordan atomradien varierer i hovedgruppene. Atomradien er her gitt i pikometer (pm), der 1 pm=10^(-12) m.
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Atomradien øker nedover i en gruppe fordi antallet elektronskall øker. For å forklare hvorfor atomradien minker mot høyre i en periode, skal vi bruke Coulombs lov for første gang. Innen den samme vannrette perioden blir det hele tiden fylt på elektroner i det samme elektronskallet. Det betyr at elektronene blir trukket nærmere atomkjernen fordi den positive ladningen i kjernen øker med protontallet. Dermed vil atomradien minke bortover i perioden.

{{Figur:}}
Figurtekst: Atomradien hos grunnstoffene i hovedgruppene. Vi ser hvordan atomradien øker nedover i en gruppe og minker mot høyre i en periode.
{{Slutt}}

[bookmark: _Toc491093048]xxx3 Elektronegativitet
I avsnittene 1.4 og 1.8 har vi sett på hvordan atomene ble plassert i det periodiske systemet ut fra antall protoner i kjernen (atomnummeret). Grunnstoffer med mange like egenskaper ble plassert i samme loddrette gruppe, og felles for grunnstoffene i samme gruppe var elektrontallet i ytterste elektronskall. Videre husker vi oktettregelen, som sa oss at alle atomer ville prøve å oppnå åtte elektroner i sitt ytterste skall (oktett) når de reagerer med andre atomer.
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Dette betyr at edelgassene, som allerede har åtte elektroner i det ytterste skallet, vil være svært lite reaktive. Derimot vil halogenene med sju elektroner i det ytterste skallet være desto mer reaktive og prøve å trekke til seg et ekstra elektron for å oppnå åtte elektroner her. Grunnstoffer som er elektrontiltrekkende, sier vi er _elektronegative_. Jo sterkere elektrontiltrekkende de er, desto høyere _elektronegativitet_ har de. Men hvilket av halogenene F, Cl, Br eller I har den høyeste elektronegativiteten? Coulombs lov gir oss igjen svaret.

{{Figur:}}
Figurtekst: Elektronegativitet hos fluor og jod. Det er sterkere tiltrekning mellom atomkjernen og det ytterste elektronskallet hos fluor enn hos jod på grunn av kortere avstander.
{{Slutt}}

Det lille fluoratomet har mye kortere avstand fra atomkjernen ut til ytterste elektronskall enn det store jodatomet. Coulombs lov sier oss da at tiltrekningskraften fra kjernen på elektronet og dermed elektronegativiteten blir sterkere hos fluor enn hos jod. Selv om jod har flere protoner i kjernen enn fluor, og dermed skulle trekke sterkere på elektronet av den grunn, vil den kortere avstanden ha mye mer å si. De mange elektronskallene som jod har mellom kjernen og elektronene i det ytterste elektronskallet, vil i tillegg dempe mye av tiltrekningskraften som kjernen utøver.
Vi skjønner da at elektronegativiteten til et grunnstoff alltid vil øke oppover i en gruppe. Vi forstår også at elektronegativiteten vil øke mot høyre i det periodiske systemet, da atomradien til grunnstoffene minker og elektronene kommer nærmere atomkjernen. Atomkjernen blir også stadig mer positivt ladd når vi beveger oss mot høyre i en periode, samtidig som det ytterste elektronskallet er det samme.
Vi skal straks se at atomer ofte er bundet sammen ved at de deler et elektronpar med hverandre. Vi definerer elektronegativiteten til et atom slik:

{{Boks:}}
Med elektronegativiteten til et atom mener vi den relative evnen atomet har til å tiltrekke seg et felles elektronpar som deles med et annet atom.
{{Boks slutt}}
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Den amerikanske kjemikeren Linus Pauling satte verdien av elektro-negativiteten til fluor lik 4,0, og beregnet elektronegativiteten til de andre grunnstoffene relativt til denne verdien. Elektronegativiteten betegner vi vanligvis med _EN_. Edelgassene er lite relevante i denne sammenhengen.

{{Figur:}}
Figurtekst: Grunnstoffenes elektronegativitetsverdier. Vi ser hvordan elektronegativiteten til atomene i hovedgruppene stort sett øker oppover i en gruppe og mot høyre i en periode.
{{Slutt}}

{{Portrett:}}
{{Bilde: Linus Carl Pauling}}
Linus Carl Pauling (1901-1994), amerikansk kjemiker. Han innførte begrepet elektronegativitet i 1932, og arbeidet mye med kjemisk binding. Han fikk nobelprisen i 1954 for dette arbeidet. Han arbeidet også mye med strukturen til biologiske molekyler. Han ble etter hvert pasifist, og fikk Nobels fredspris i 1962 for sitt arbeid for stans av prøvesprengninger av atomvåpen. Han er den eneste som har fått to priser der den ene er fredsprisen.
{{Portrett slutt}}

[bookmark: _Toc491093049]xxx3 Ioniseringsenergi
{{Boks:}}
Med ioniseringsenergi mener vi energien som må tilføres et nøytralt atom for å fjerne ett elektron fullstendig og dermed danne et positivt ion.
{{Boks slutt}}
Mer formelt kaller vi denne for _1. ioniseringsenergi,_ da det er det første elektronet til det nøytrale atomet som blir fjernet. Vi kan ta magnesium som eksempel:
Mg +energi -> Mg^+ +e^-
1. ioniseringsenergi varierer sterkt fra grunnstoff til grunnstoff.

{{Figur:}}
Figurtekst: 1. ioniseringsenergi varierer for atomene. Den stiger generelt mot høyre i hver periode og synker nedover i en gruppe.
{{Slutt}}
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Her ser vi tydelig at 1. ioniseringsenergi stiger bortover i en periode og synker deretter markert når vi begynner på et nytt elektronskall. Igjen gir Coulombs lov forklaringen. Bortover i en periode begynner vi ikke på noe nytt elektronskall, og atomradien minker. Tiltrekningskraften på de ytterste elektronene øker, og det blir vanskeligere å rive løs et elektron. Benevningen for ioniseringsenergi (kj/mol) skal vi forklare seinere.
Vi ser også at 1. ioniseringsenergi for edelgassene - som hele tiden danner toppunktene på grafen - synker jo høyere atomnummeret og dermed atomradien blir. Avstanden mellom kjernen og det ytterste elektronskallet øker, og tiltrekningskraften på elektronet minker.
Den samme tendensen ser vi for alkalimetallene i gruppe 1, som danner bunnpunktene på grafen. At det er små "hakk" på grafen mellom for eksempel Li og Ne, skal vi ikke komme inn på i denne boka.

[bookmark: _Toc491093050]xxx2 2.2 Elektronegativitet og bindingstype
Vi skal som innledningseksempel se på hvordan et atom klor kan danne binding med tre andre atomer: Natrium, klor og hydrogen.

[bookmark: _Toc491093051]xxx3 Ionebinding
Vi kaster et blikk på tabellen over elektronegativitetsverdiene til klor og natrium, og finner at Cl har verdien 3,2, mens Na har verdien 0,9. Forskjellen på disse to verdiene er 2,3. Dette skal vi se er en så stor forskjell at det ytterste elektronet til natrium langt på vei overføres fullstendig til kloratomet. Dette fører til at det dannes et positivt natriumion og et negativt kloridion, og oktettregelen er oppfylt for begge grunnstoffene. Disse motsatt ladde ionene tiltrekker hverandre og holdes sammen i saltet natriumklorid. Bindingen mellom de to motsatt ladde ionene kaller vi en _ionebinding_. Vi kan tegne et enkelt energidiagram, der vi ser at natriumklorid har lavere energi enn grunnstoffene natrium og klor. Et stoff med lav energi er mer stabilt enn et stoff med høy energi. Dersom en reaksjon gjør at oktettregelen blir oppfylt, vil energien til stoffene være lavere etter reaksjonen enn før.

{{Figur:}}
Figurtekst: Danning av ionebinding. Her har vi fullstendig elektronovergang fra metallet til ikkemetallet. Natriumklorid har lavere energi enn natrium og klor, og er dermed mer stabilt.
{{Slutt}}
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Når vi tegner atomene med elektronprikkformler slik vi har gjort ovenfor, sier vi at vi har tegnet _elektronprikkmodellen_ til atomene eller ionene.

{{Boks:}}
Ionebinding får vi når et metall (til venstre for "trappa" i det periodiske systemet) reagerer med et ikke-metall (til høyre for "trappa" i det periodiske systemet).
{{Boks slutt}}

Ionebindingen er en sterk binding. Det er ikke lett å rive ionene fra hverandre i en slik binding. Det ser vi dersom vi prøver å smelte vanlig kjøkkensalt, natriumklorid. I en slik saltsmelte har vi frie ioner. Smeltepunktet er høyt, 801°C, noe som viser at ionene holdes sammen av sterke krefter.

[bookmark: _Toc491093052]xxx3 Elektronparbinding (kovalent binding)
Vi så at vi får ionebinding når et grunnstoff med få elektroner i det ytterste skallet reagerer med et grunnstoff med mange elektroner i dette skallet. Men vi har en rekke stoffer der grunnstoffer med flere enn to elektroner i ytterste skall har reagert med hverandre. Dette gjelder særlig for ikke-metallene på høyre side i det periodiske systemet. Karbon er et slikt grunnstoff (fire elektroner i ytterste skall), som kan danne en uendelighet av forbindelser (organiske). Også hos mange vanlige gasser har vi binding mellom to helt like atomer (O\2, H\2, N\2, Cl\2). Her skjer bindingen mellom atomene på en helt annen måte.
Klor har 7 elektroner i det ytterste skallet, og mangler bare ett på å få åtte. Dette oppnår de ved at ett _elektronpar_ deles mellom de to kloratomene, mens de seks andre elektronene bare tilhører det ene atomet:

{{Figur:}}
Forklaring: Reaksjonen Cl +Cl -> 2Cl. Elektronene i ytterskallene er vist som prikker fordelt parvis. Cl-atomene har 1 enslig prikk hver. I Cl\2 er de enslige prikkene blitt et par mellom atomene i molekylet.
{{Slutt}}

Begge kloratomene har nå 8 elektroner rundt seg. Hvert kloratom har _et felles elektronpar_ og tre _ledige elektronpar_. Denne bindingen kaller vi en _elektronparbinding_ eller en _kovalent binding_. En elektronparbinding er også en svært sterk binding. Det er ikke lett å rive de to Cl-atomene i et Cl\2-molekyl fra hverandre. Vi finner denne bindingen mellom to like ikke-metaller. Vi bruker ofte en strek for å betegne et elektronpar i en binding. Klormolekylet kan da skrives som Cl-Cl.
Nå skal vi se hva som skjer rent energimessig når to kloratomer binder seg sammen. Her er det selvfølgelig ingen forskjell på elektronegativiteten hos de to atomene, og de vil derfor trekke like sterkt på elektronene i bindingen.
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{{Figur:}}
Figurtekst: Her ser vi danning av elektronparbinding. De to like ikke‑metallatomene deler elektronparet helt likt mellom seg. Energien til klormolekylet er lavere enn energien til de to kloratomene.
{{Slutt}}

{{Boks:}}
Oktettregelen er oppfylt ved at de to atomene deler et elektronpar mellom seg. Begge atomene har nå fått åtte elektroner i det ytterste skallet. Bindingen mellom atomene kaller vi en elektronparbinding.
{{Boks slutt}}

Det er dermed mer stabilt for atomene å holde sammen to og to og dermed få oppfylt oktettregelen enn å være alene og bare ha sine sju elektroner i ytterste skall. De to atomene vil derfor holdes sammen i en elektronparbinding eller en kovalent binding. Ordet kovalent betyr samme "verdi", noe som peker på at de to atomene har samme ladning, nemlig 0.
Hos hydrogen, som bare har ett elektron i det ytterste skallet, vil atomene prøve å få to elektroner rundt seg slik som edelgassen helium har, og dermed oppnå en mer stabil elektronstruktur. Dette gjøres ved at atomene går sammen to og to og deler de to elektronene som et felles elektronpar:

{{Figur:}}
Forklaring: H med en prikk + H med en prikk -> 2 H'er med 2 prikker mellom seg.
{{Slutt}}

Begge H-atomene har nå to elektroner rundt seg (H :: H).
I noen molekyler er det flere bindinger som binder atomene sammen. Vi skal ta oksygenmolekylet og nitrogenmolekylet som eksempel.
Oksygenatomet har 6 elektroner i ytterste skall, og de to oksygenatomene har til sammen 12 elektroner. Dersom oktettregelen skal oppfylles for begge atomene, må de dele to elektronpar mellom seg.

{{Figur:}}
Forklaring: O med 6 prikker +O med 6 prikker -> 2 O'er med 4 prikker mellom seg.
{{Slutt}}

Vi har en dobbeltbinding mellom O-atomene i oksygen (O xx O).
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Nitrogenatomet har 5 elektroner i sitt ytterste skall, og de to nitrogenatomene har til sammen bare 10 elektroner. Dersom oktettregelen skal oppfylles for begge atomene, må de dele tre elektronpar mellom seg.

{{Figur:}}
Forklaring: N med 5 prikker +N med 5 prikker -> 2 N'er med 6 prikker mellom seg.
{{Slutt}}
Vi har en trippelbinding mellom N-atomene i nitrogenmolekylet (N éé N).
Vi finner elektronparbindinger også i såkalte _nettverksforbindelser_. Disse forbindelsene består av atomer som er bundet sammen til et stort nettverk av sterke elektronparbindinger. Eksempler på nettverksforbindelser er karbon i form av diamant og grafitt, og mineralet kvarts. Alle nettverksforbindelser har høye smelte- og kokepunkter, noe som viser at bindingene er sterke. Både grafitt og diamant har smeltepunkter på over 4000 °C.

{{Figur:}}
Figurtekst: Grafitt består av lag av sekskantede ringer som er bundet sammen av sterke elektronparbindinger. Mellom lagene er det atskillig svakere bindinger. I diamant er alle bindingene meget sterke elektronparbindinger.
{{Slutt}}

{{Portrett (s. 49):}}
{{Bilde: Gilbert Newton Lewis}}
Gilbert Newton Lewis (1875-1946), amerikansk kjemiker. Han arbeidet mye med kjemisk likevekt og kjemiske bindinger. Han beskrev kovalente bindinger med at det ble delt elektronpar mellom atomene. Han utvidet også syrebasedefinisjonene til å bli mer allmenne.
{{Portrett slutt}}

[bookmark: _Toc491093053]xxx3 Polar elektronparbinding
Den tredje typen av kjemisk binding mellom atomer er _polar elektronparbinding_ eller _polar kovalent binding_, som vi kan definere slik:

{{Boks:}}
En polar elektronparbinding er en binding mellom to atomer som har en liten forskjell i elektronegativitet. Det felles elektronparet er trukket nærmest det mest elektronegative atomet i bindingen.
{{Boks slutt}}
Denne bindingen er på mange måter en mellomting mellom ionebinding og elektronparbinding. Eksempler på stoffer med polar elektronparbinding mellom atomene er H\2O, CO\2, NH\3 og HCl. Generelt finner vi polar elektronparbinding mellom to forskjellige ikke-metaller.
Vi skal nå la et kloratom binde seg til et hydrogenatom. Vi kikker igjen først på elektronegativitetsverdiene, som viser at klor og hydrogen har henholdsvis verdiene 3,2 og 2,1. Vi får altså en liten forskjell på 1,1.
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Hos HCl skjer bindingen slik:

{{Figur:}}
Forklaring: H med 1 prikk +Cl med 7 prikker, hvorav 1 enslig ->
H merket +δ, uten prikker, og Cl merket -δ, med 8 prikker.
{{Slutt}}

I en ionebinding hopper elektronet helt over fra det ene grunnstoffet til det andre, og vi får hele positive og negative ladninger på ionene. I en elektronparbinding sitter elektronparet midt mellom de to like atomene, og vi får ikke noen ladning på atomene i det hele tatt. Elektronparet som blir delt i en polar elektronparbinding, sitter ikke midt mellom H og Cl. Klor har sterkere evne enn hydrogen til å tiltrekke elektroner, og derfor sitter elektronparet litt nærmere Cl enn H. Men Cl har ikke greid å trekke elektronet helt over til seg, og vil dermed ikke få noen hel negativ ladning. Det får bare en liten negativ ladning, som vi betegner -δ. På samme måte har hydrogenet ikke helt mistet elektronet, og får derfor bare en liten positiv ladning, +δ. Dette gir bindingen et innslag av ionisk karakter. Men samtidig er det også en slags deling av et elektronpar her, som gir et innslag av kovalent karakter i bindingen.

{{Figur:}}
Figurtekst: Danning av polar elektronparbinding. Det felles elektronparet er trukket over mot det mest elektronegative atomet. Hydrogenatomet og kloratomet holdes sammen både av tiltrekning mellom ladningene og ved at de delvis deler på et elektronpar.
{{Slutt}}

[bookmark: _Toc491093054]xxx3 Oversikt over bindinger mellom atomer
Nå skal vi trekke en konklusjon over elektronegativitetens betydning for bindingstypen som dannes når to grunnstoffer A og B reagerer og lager forbindelsen AB.
1. _ Det er stor forskjell i elektronegativitet på A og B:_ Vi får elektronovergang fra det minst elektronegative grunnstoffet til det mest elektronegative med danning av ionebinding i forbindelsen A^(n+)B^(n-). Denne bindingstypen får vi meget grovt sett mellom metaller og ikke-metaller, som for eksempel NaCl, KF og CaO.
2. _ Det er liten forskjell i elektronegativitet på A og B:_ Vi får delvis elektronovergang til det mest elektronegative grunnstoffet, og det blir en polar elektronparbinding i molekylet A^(δ+)B^(δ-). Denne bindingstypen finner vi stort sett mellom forskjellige ikke-metaller, som H\2O, CO\2, HCl og NO.
3. _ Det er ingen forskjell i elektronegativitet på A og B:_ Det betyr at A og B er samme grunnstoff. Vi får da en ren elektronparbinding mellom atomene i B\2-molekylet, med deling av ett eller flere elektronpar. Denne bindingstypen finner vi mellom atomene i ikke-metallmolekyler, som H\2, Cl\2, O\2, S\8 og P\4.
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{{Boks:}}
-- Stor forskjell i elektronegativitet mellom to atomer (> 2,0)
=>Ionebinding mellom atomene
-- En liten forskjell i elektronegativitet mellom to atomer (0,5-2,0)
=>Polar elektronparbinding mellom atomene
-- Ingen forskjell i elektronegativitet mellom to atomer (< 0,5)
=>Elektronparbinding mellom atomene
{{Boks slutt}}

Vi må nå straks understreke at det ikke er noen brå overgang mellom de forskjellige bindingstypene. Den ene glir jevnt over i den andre, og det er mange forbindelser mellom metaller og ikke-metaller som har en stor grad av kovalent natur i seg. Helt rene ionebindinger tinner vi ikke i noe stoff, da alle atomene har en viss elektronegativitet, selv alkalimetallene. Elektronoverføringen er aldri fullstendig mellom atomene. Men vi finner helt rene kovalente bindinger blant annet i molekylene som ble nevnt i avsnitt 2.4.
I figuren under har vi laget en skala som viser eksempler på hvilke bindingstyper vi får mellom to atomer med ulik forskjell i elektronegativiteten.

{{Figur: Forskjell i elektronegativitet:}}
Forklaring: Ingen forskjell: Elektronparbinding, Cl\2.
Noe forskjell: Polar elektronparbinding, HCl
Stor forskjell: Ionebinding, NaCl
{{Slutt}}
Vi ser at bindingens polare karakter øker med økende forskjell i elektronegativitet.

[bookmark: _Toc491093055]xxx2 2.3 Dipoler
La oss gå tilbake til noen av molekylene som har polare elektonparbindinger mellom atomene. Vannmolekylet er et godt eksempel på det vi nå skal forklare.
Vi skrur på vannkrana og lar vannet renne i en svak, tynn stråle. Så gnir vi en plastlinjal med en ullklut slik at den blir negativt ladd, og holder staven parallelt med vannstrålen. Til vår overraskelse får vi se at vannstrålen bøyer seg innover mot linjalen.
Dette tyder jo på at vannet er positivt ladd, siden den blir tiltrukket av negativ ladning.

{{Figur:}}
Figurtekst: En vannstråle avbøyes både mot en negativt ladd linjal (venstre) og en positivt ladd stav (høyre).
{{Slutt}}
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Så bytter vi ut plastlinjalen med en glasstav, som vi gnir med silkepapir. Glasstaven får da positiv ladning. Vi gjentar forsøket, og burde i grunnen vente at vannstrålen blir frastøtt glasstaven. Men resultatet blir det samme som i forrige forsøk: Vannstrålen tiltrekkes fremdeles av den ladde staven. Dette skulle - stikk imot forrige forsøk - vise at vannet er negativt ladd.
Begge hypotesene er selvsagt gale. Vannmolekylet er som helhet nøytralt, men det er både små positive og negative ladninger på atomene. Oksygenatomet er det mest elektronegative av de to atomene, og trekker det felles elektronparet noe over mot seg selv. Det vil da få en liten negativ ladning. Hydrogenatomene, som delvis mister elektronparet, vil få en liten positiv ladning (se figuren i margen). De ladde stavene vil ikke gjøre noe annet enn å ensrette vannmolekylene i vannstrålen.

{{Figur:}}
Forklaring: Kulepinnemodell av vannmolekylet. To kuler merket +δ er festet til en større kule merket -δ. Kulene ligger ikke på rett linje i forhold til hverandre men danner en vinkel med den store i spissen.
{{Slutt}}

{{Figur:}}
Figurtekst: Vannmolekylenes orientering mot en positivt ladd og en negativt ladd stav.
{{Slutt}}

I det første tilfellet til venstre blir avstanden mellom den positivt ladde staven og det negativt ladde O-atomet på vannmolekylet kortere enn mellom staven og det positivt ladde H-atomet. Ifølge Coulombs lov blir da tiltrekningskreftene sterkere enn frastøtingskreftene, og vi får netto tiltrekning. Med en negativt ladd stav blir vannmolekylene snudd.
Vannmolekylet er en _dipol_, som vi kan definere slik:

{{Boks:}}
En dipol er et molekyl der sentrene for positiv og negativ ladning ikke faller sammen.
{{Boks slutt}}
I vannmolekylet ligger senteret for positiv ladning midt mellom H-atomene, mens senteret for negativ ladning ligger i O-atomet. Et molekyl som CO\2 er lineært (rettlinjet). C-atomet har en liten positiv ladning, mens O-atomene har små negative ladninger. Men sentrene for positiv og negativ ladning faller sammen, og molekylet er derfor ingen dipol likevel.

{{Figur:}}
Figurtekst: Strukturformlene viser at H\2O-molekylet er en dipol, mens CO\2-molekylet ikke er en dipol
{{Slutt}}
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[bookmark: _Toc491093056]xxx2 2.4 Metallbinding
Metallene er forbindelser som stort sett har høye smelte- og kokepunkter.

{{Tabell: 3 kolonner, 6 rader}}
Tabelltekst: Smelte- og kokepunkter for noen metaller.
	Metall
	Smeltepunkt (°C)
	Kokepunkt (°C)

	Aluminium
	660
	2519

	Jern
	1538
	2861

	Kobber
	1085
	2927

	Sølv
	962
	2162

	Wolfram
	3422
	5555


{{Tabell slutt}}

Her er det likevel en del unntak (alkalimetaller, bly og tinn), men hovedregelen er likevel at det skal mye energi til for å få et metall til å smelte og ikke minst til å koke. Hva er årsaken til det?
Før vi kommer inn på disse kreftene, skal vi forklare et begrep som blir kalt en _elektronsky_. En elektronsky er ikke, som navnet skulle tyde på, en sky av elektroner rundt atomkjernen. I stedet kan vi tenke oss at vi tar et bilde av elektronet med et spesialkamera hvert sekund over lang tid, framkaller filmen og legger eksponeringene oppå hverandre. Det bildet vi får da, kaller vi en elektronsky.
I metallene ligger atomene tett sammen akkurat slik som tettpakkede klinkekuler. Hvert metallatom er omgitt av 12 andre metallatomer, der det ligger seks atomer rundt atomet i samme plan, tre atomer i planet over og tre atomer i planet under.
Siden atomene ligger så tett sammen, vil elektronskyene til elektronene i ytterste skall overlappe hverandre. Vi kan derfor beskrive et metall som at det består av positive metallioner, der de ytterste elektronene kan bevege seg fritt mellom ionene.

{{Figur:}}
Figurtekst: Tetteste kulepakning hos metaller. Hvert metallatom er omgitt av 12 andre metallatomer. Ett metallatom er omgitt av seks atomer i samme plan, tre atomer i planet over og tre atomer i planet under.
{{Slutt}}

{{Figur:}}
Figurtekst: Overlapping av elektronskyene hos metaller. Elektronene kan bevege seg fritt mellom de positivt ladde metallionene.
{{Slutt}}
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Mellom de positive ionene og den negative elektronskyen vil det bli tiltrekningskrefter, og det er disse kreftene som holder metallet sammen. Selve bindingen kaller vi _metallbinding_. Det bildet vi her har tegnet av metallbindingen, er sterkt forenklet, for teorien bak denne bindingen er tung og vanskelig.

{{Boks:}}
En metallbinding er en binding mellom positivt ladde metallioner og de negativt ladde elektronskyene rundt ionene.
{{Boks slutt}}

Når metallet smelter, brytes noen av bindingene mellom metallatomene. Jo høyere ladningen på ionene er, desto sterkere vil metallbindingen være, og desto høyere vil smeltepunktene være. Dette gjelder dersom avstanden mellom ionene er den samme. Vi skal derfor vente at metaller som danner enverdige ioner, slik som alkalimetallene, har relativt lave smeltepunkter, mens de er atskillig høyere hos jordalkalimetallene med toverdige ioner.

{{Figur:}}
Figurtekst: Smeltepunkter for alkali- og jordalkalimetallene. Vi ser at metallene i gruppe II har høyere smeltepunkter enn metallene i gruppe I, og at alle smeltepunktene stort sett minker med størrelsen på metallatomene.
{{Slutt}}

Det at de ytterste elektronene ikke tilhører noe bestemt atom, men er i fri bevegelse mellom metallionene, gjør at metallene er gode strømledere. Kobler vi en metalltråd mellom polene på et batteri, vil elektronene kunne bevege seg nesten fritt mot den positive polen på batteriet, og nye elektroner blir overført til metallet fra den negative polen.
Metaller kan presses sammen til svært tynne plater. Da skyver vi lagene av metallioner i forhold til hverandre og valser dem utover.
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[bookmark: _Toc491093057]xxx2 2.5 Bindinger mellom molekyler
Hittil i dette kapitlet har vi gått gjennom de forskjellige bindingstypene vi kan få mellom atomene i en forbindelse. Alle disse bindingene er sterke, og er med på å bestemme de kjemiske egenskapene til forbindelsen. I resten av kapitlet skal vi ta for oss de bindingene som vi finner mellom molekylene i en kjemisk forbindelse, og se at det blant annet er disse bindingene som er med på å bestemme de fysiske egenskapene til forbindelsen.

{{Figur:}}
Figurtekst: Forskjellen på binding mellom atomer og mellom molekyler.
{{Slutt}}

I figuren har vi binding (ione-, elektronpar- eller polar elektronparbinding) mellom atomene A og B i forbindelsen AB. Men i tillegg eksisterer det bindinger mellom AB-molekylene. Disse bindingene har vi stiplet på figuren.
Mens bindinger mellom atomene i et molekyl er sterke, er bindingene mellom molekylene mye svakere. Disse bindingene oppstår også på grunn av tiltrekningskrefter mellom motsatt ladde partikler. At disse bindingene er svakere, skyldes både mindre ladninger på partiklene og større avstander mellom dem. Men ikke desto mindre vil de forklare en del spesielle egenskaper vi finner hos mange forbindelser, ikke minst en av de aller viktigste vi har: vann.

[bookmark: _Toc491093058]xxx3 Van der Waalske krefter
I luft er det i underkant av 1 % av edelgassen argon. Dersom vi avkjøler argon tilstrekkelig, vil argongassen kondensere til en væske ved -186°C og videre størkne til et fast stoff ved -189°C. I fast argon ligger atomene tett sammen og danner en spesiell struktur. Siden dette faste stoffet eksisterer, må det finnes krefter mellom disse atomene av et eller annet slag. Argonatomet har åtte elektroner i det ytterste skallet, og har ikke behov for å binde seg til andre argonatomer. Derfor er disse kreftene vanskeligere å forklare, for det er da ingen ladning på argonatomene - eller hva?

{{Figur:}}
Figurtekst: Strukturen til fast argon. Vi ser at atomene er ordnet i et spesielt mønster, som betyr at det må være krefter mellom dem.
{{Slutt}}

Elektronskyene rundt atomene er ikke statiske. I et kort øyeblikk kan de være forskjøvet noe mer mot den ene siden av atomet enn den andre fordi den for eksempel kommer borti elektronskyen til et naboatom. Dermed vil elektronene frastøte hverandre på grunn av lik ladning. Dette kaller vi _polarisering_ av atomet.

{{Figur:}}
Figurtekst: Polarisering av Ar-atomet. Elektronskyen er trukket noe over mot venstre, og atomet er da en svak, ikke-permanent dipol.
{{Slutt}}
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På denne måten har vi fått laget en _ikke-permanent dipol_ av argonatomet. Vi har en liten negativ ladning på den siden av atomet som i dette øyeblikket har flest elektroner rundt seg. Tilsvarende har vi en liten positiv ladning på den andre siden, der det i det samme øyeblikket er underskudd av elektroner. Denne ikke-permanente dipolen kan nå danne dipoler av andre argonatomer. Den positive delen av atomet vil virke tiltrekkende på elektronskyen til et naboatom, som da vil danne en ny dipol. Denne kan videre igjen lage en dipol av nye naboatomer, osv.
I neste øyeblikk kan elektronskyen forskyve seg over til den andre siden av kjernen, og vi får laget en ny ikke-permanent dipol. Vi får en tilsvarende ladningsforskyving på naboatomene, og svake krefter oppstår mellom de nye dipolene. Det er disse kreftene som holder atomene sammen når stoffet er i fast tilstand. I gassfasen har atomene så stor fart at de svake kreftene ikke klarer å holde atomene sammen. De får først betydning når farten er blitt vesentlig lavere (lavere temperatur). Disse svake kreftene som virker mellom atomene, er kalt _Van der Waalske krefter._

{{Figur:}}
Figurtekst: Krefter mellom argonatomer. Vi får svake krefter - Van der Waalske krefter - mellom de ikke-permanente dipolene.
{{Slutt}}

Hva er det som bestemmer styrken til disse kreftene? Det får vi en idé om når vi ser på tabellen i margen, der vi har skrevet opp størrelsene og kokepunktene til halogenene og edelgassene.

{{Tabell: 2 kolonner, 6 rader}}
Tabelltekst: Tabellen viser størrelser og kokepunkter for halogener og edelgasser. Vi ser hvordan kokepunktene for både halogenene og edelgassene øker med økende størrelse på grunnstoffene, og at halogenet har mye høyere kokepunkt enn edelgassen den står ved siden av. {{Halogener til venstre, edelgasser til høyre}}
	Størrelse (pm) Kokepunkt (°C) 
	Størrelse (pm) Kokepunkt (°C)

	--
	He (31)
-269

	F\2 (84)
-188
	Ne (76)
-246

	Cl\2 (158)
-34
	Ar (142)
-186

	Br\2 (192)
60
	Kr (176)
-153

	I\2 (230)
185
	Xe (216)
-108


{{Tabell slutt}}

Grunnen til at styrken på kreftene øker med økende størrelse på molekylene, er at det er lettere for molekylene å bli polarisert når elektronskyene får større avstand til den positive atomkjernen. De ikke-permanente dipolene blir noe sterkere, og dermed blir de Van der Waalske kreftene også sterkere. Det kreves da mer energi i form av høyere temperatur for å rive molekylene fra hverandre. Dette kan vi sammenlikne med en stor og en liten ballong som er fylt med vann. En liten vannfylt ballong vil være fast og stram og ha liten bevegelse hvis den blir dyttet på, mens en stor vannfylt ballong vil disse fram og tilbake når den blir dyttet på.

--- 58 til 315
Vi finner Van der Waalske krefter mellom alle typer partikler, ikke bare mellom de nøytrale. Dersom partiklene er permanente dipoler, vil kreftene mellom disse ladningene ofte være mer vesentlige enn de Van der Waalske kreftene. Men selv om Van der Waalske krefter er svake, vil det i et større molekyl være mange kontaktpunkter til nabomolekylene, og summen av alle disse kreftene vil kunne gi store utslag på de fysiske egenskapene til stoffet.

{{Portrett:}}

{{Bilde: Johannes Van Der Waals}}
Johannes Van Der Waals (1837-1923), hollandsk fysiker. Han var interessert i å finne sammenhengen mellom trykk, volum og temperatur i gasser, og skjønte at man da måtte ta hensyn til gassmolekylenes eget volum og tiltrekningskreftene mellom molekylene når en slik sammenheng skulle lages. I 1910 fikk han nobelprisen i fysikk.
{{Portrett slutt}}

[bookmark: _Toc491093059]xxx3 Dipol-dipolkrefter
Dersom det er en forskjell i elektronegativiteten til to atomer som et molekyl er bygd opp av, vil vi få små ladninger på atomene. Mellom slike molekyler får vi tiltrekningskrefter. Som vanlig vil styrken av disse kreftene avhenge av ladningenes størrelse og avstanden mellom molekylene.
Dipol-dipolkrefter er vanligvis sterkere enn Van der Waalske krefter.

{{Figur:}}
Figurtekst: Her ser vi dipol-dipolkrefter hos HCl-gass. Dette er krefter mellom permanente dipoler.
Forklaring: Det er elektronparbindinger mellom atomene i molekylet, og  dipol-dipolkrefter mellom molekylene
{{Slutt}}

[bookmark: _Toc491093060]xxx3 Ion-dipolkrefter
Når et salt løser seg i vann, vil vi i løsningen ha ioner som har trukket til seg vannmolekyler. Som vi husker, er vannmolekylet en dipol, og kreftene mellom ionet og vannmolekylene blir derfor kalt ion-dipolkrefter.

{{Figur:}}
Figurtekst: Figuren viser et kobberion som er omgitt av fem vannmolekyler med ion-dipolkrefter mellom ionet og vannmolekylene.
{{Slutt}}
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Disse kreftene er årsaken til at vann er et godt løsningsmiddel for mange salter og polare molekyler. Saltionene i løsningen - både de positive og de negative - er bundet til vannmolekyler. Slike ioner kaller vi _hydratiserte ioner_, og vi skriver ionet på figuren som Cu(H\2O)\5^2+. Dersom kreftene mellom ionet og vannmolekylene er sterke nok, kan disse vannmolekylene følge med inn i saltet dersom vi damper inn løsningen. Vannet som da inngår i saltet, kaller vi _krystallvann_. I saltet kobbersulfat er det fem vannmolekyler for hver formelenhet med salt. Formelen skriver vi da slik:
CuSO\5 *5H\2O
Ved å varme opp saltet sterkt kan vi spalte krystallvannet ut av saltet og få vannfritt CuSO\4. Vi skal komme mer tilbake til vann som løsningsmiddel i kapittel 11.

{{Figur:}}
Figurtekst: Kobbersulfat med krystallvann har kobbersaltenes vanlige blåfarge, mens vannfritt kobbersulfat er grått.
{{Slutt}}

[bookmark: _Toc491093061]xxx2 2.6 Hydrogenbindinger
Når et stoff går fra væskefase til gassfase, blir bindingene mellom væske - molekylene brutt. I gassen har vi frie molekyler. Jo sterkere kreftene mellom væskemolekylene er, desto høyere temperatur trenger vi for å få væsken til å koke. Vi skal se på kokepunktene til hydrogenhalogenidene HF, HCl, HBr og HI.

{{Figur:}}
Figurtekst: Grafen viser at kokepunktet til HF skiller seg fullstendig utfra de tre andre hydrogenhalogenidene.
{{Slutt}}
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Kokepunktet synker fra HI til HBr og videre til HCl. Årsaken til dette er at molekylene blir mindre, slik at de Van der Waalske kreftene blir svakere. Selv om HCl er en sterkere dipol enn HBr og HI, vil reduksjonen av styrken på de Van der Waalske kreftene bety mer enn økingen av styrken på dipol-dipolkreftene. Men HF skiller seg helt ut fra de tre andre. Vi skulle vente at kokepunktet til HF burde ligge på omkring -90°C. Men overraskende nok ligger det på +20°C. Hva kan være årsaken til det?
Bindingsforholdene i hydrogenfluorid kan vi illustrere slik:

{{Figur:}}
Figurtekst: Bindinger i HF. De stiplede bindingene er hydrogenbindinger.
Forklaring: HF-molekyler danner en kjede der hydrogenbindinger binder H, merket +δ, i ett HF-molekyl til F, merket -δ, i det neste.
{{Slutt}}
Bindingene mellom HF-molekylene ser ut til å være vanlige dipol-dipolkrefter, men i HF og en del andre molekyler er de spesielt sterke. Det er to grunner til det:
1. Fluor er svært elektronegativt. Det fører til at elektronparet mellom atomene i HF blir trukket mer over mot fluor enn det gjør mot klor i HCl. Ladningene på atomene blir dermed større i HF enn i HCl, og dette betyr sterkere binding.
2. Siden fluor er et mindre atom enn klor, vil avstanden mellom H og F være mindre enn mellom H og Cl. Dette fører til kortere avstand mellom F i et molekyl og H i et annet. Kortere avstand mellom ladningene betyr ifølge Coulombs lov en sterkere binding mellom ladningene. Bindingen mellom HF-molekylene kaller vi en _hydrogenbinding_. Dette er en binding mellom et hydrogenatom bundet til N, O eller F i et molekyl og N, O eller F i et annet molekyl. N, O og F er de eneste atomene som er aktuelle i en hydrogenbinding, fordi disse er små og sterkt elektronegative.

{{Boks:}}
Hydrogenbindinger er bindinger mellom et H-atom bundet til N, O eller F i et molekyl og N, O eller F i et annet molekyl.
{{Boks slutt}}
Hydrogenbindinger er særdeles viktige bindinger. Vi finner dem mange steder, både i naturen og i biologiske molekyler. Som vi skal se litt seinere, er vann et av de mange stoffene som har hydrogenbindinger.

{{Figur: Hydrogenbinding}}
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[bookmark: _Toc491093062]xxx2 2.7 Historisk oppsummering
Her er en tidslinje som viser oppdagelser innenfor bindingsteorien.

{{Portretter: Tidslinje:}}
{{Bilde: Portretter av 4 menn}}

_1790 Charles A. Coulomb_
Fant ut at ulike ladninger tiltrekker hverandre og like ladninger frastøter hverandre

_1890 Johannes Van Der Waals_
Arbeidet blant annet med svake krefter mellom molekyler

_1916 Gilbert N. Lewis_
Innførte begrepet kovalent binding

_1932 Linus C. Pauling_
Innførte begrepet elektronegativitet
{{Portretter slutt}}
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[bookmark: _Toc491093063]xxx2 Oppsummering
--  _Coulombs lov_ sier oss at kreftene som virker mellom ladde partikler, øker med ladningenes størrelse og med minkende avstand mellom partiklene.
-- Mange egenskaper hos atomene endrer seg jevnt når vi går fra ett atom til det neste opp eller ned i samme gruppe og til høyre eller venstre i samme periode. Vi kaller dem _periodiske egenskaper_. Blant disse egenskapene har vi nevnt følgende:
-- _Atomradius_, som øker nedover i en gruppe og minker mot høyre i en periode.
-- _Elektronegativitet_, som er den evnen et atom har til å tiltrekke seg elektroner som atomet deler med et annet atom. Elektronegativiteten til atomene øker stort sett oppover i hovedgruppene og mot høyre i periodene.
-- _1. ioniseringsenergi,_ som er energien som må tilføres et nøytralt atom for å fjerne ett elektron.
-- _Elektronegativiteten_ har stor betydning når vi skal bestemme bindingstypen mellom to atomer.
-- _Stor forskjell_ i elektronegativiteten gir oss elektronoverføring og danning av ioner. Vi får _ionebinding_. Denne bindingen har vi mellom metallatomer og ikke-metallatomer.
-- _En liten forskjell_ i elektronegativiteten gir oss bare delvis elektronoverføring og danning av små ladninger på atomene. Vi får _polar elektronparbinding_. Denne bindingen har vi mellom ulike ikke-metallatomer.
-- _Ingen forskjell_ i elektronegativiteten betyr at de to atomene deler ett eller flere elektronpar likt mellom seg. Vi får _elektronparbinding_. Denne bindingen har vi mellom like ikke-metallatomer.
-- _Metallbinding_ er binding mellom positive ioner i metallet og elektroner som kan bevege seg fritt mellom metallionene.
-- En _dipol_ er et molekyl der sentrene for positiv og negativ ladning ikke faller sammen.
-- _Bindinger mellom molekyler_ er generelt mye svakere enn bindinger mellom atomer i et molekyl. De fysiske egenskapene til kjemiske forbindelser er svært avhengige av styrken på slike bindinger. Det er flere typer av dem:
-- _Van der Waalske krefter_ er krefter som skyldes forskyving av elektronskyen rundt atomet.
-- _Dipol-dipolkrefter_ er krefter mellom permanente dipoler.
-- _Ion-dipolkrefter_ er krefter mellom et ion og et molekyl som er en dipol.
-- _Hydrogenbindinger_ er de sterkeste av de svake bindingene. Disse oppstår mellom H-atomer som er bundet til N, O eller F i et molekyl og N, O eller F i et annet molekyl. De er sterke på grunn av ganske store ladninger (som likevel er mindre enn en hel ladning) og korte avstander mellom de små atomene.
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[bookmark: _Toc491093064]xxx2 Etter å ha arbeidet med kapittel 2 skal du:
-- kunne forklare hva Coulombs lov går ut på.
-- vite hvor vi finner metaller og ikke-metaller i det periodiske systemet.
-- forklare hvorfor atomradien øker nedover i en gruppe og minker mot høyre i en periode i det periodiske systemet.
-- kunne definere begrepet elektronegativitet og forklare hvordan denne varierer i det periodiske systemet både når vi går vannrett og loddrett.
-- kunne definere begrepet 1. ioniseringsenergi for et atom og forklare hvordan denne varierer i det periodiske systemet både når vi går vannrett og loddrett.
-- kunne forklare hvilken betydning elektronegativiteten har for å bestemme hvilken type binding vi har mellom to atomer i en kjemisk forbindelse.
-- kunne forklare hvorfor metallene er gode ledere for elektrisk strøm.
-- kunne forklare hva som er årsaken til Van der Waalske krefter, og vite hvordan disse kreftene varierer med størrelsen på molekylene.
-- kunne forklare hva som er årsaken til hydrogenbindinger, og hvorfor denne typen binding er langt sterkere enn de andre svake kreftene mellom molekyler.
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