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Elektronové slupky a podslupky
(energiové hladiny a podhladiny)

- jsou urceny kvantovymi Cisly. U velkych atomu se slupky mohou prekryvat.

Elektrony se stejnym n lezi ve stejné elektronové slupce.

Elektrony se stejnym n i/ lezi ve stejné elektronové podslupce.

Elektrony, které maji stejné n, | i m lezi ve stejném orbitalu.

Degenerované orbitaly jsou orbitaly, které jsou popsany stejnym hlavnim
kvantovym cislem a stejnym vedlejSim kvantovym Ccislem. Navzajem se tedy lisi
pouze magnetickym kvantovym cCislem.

Protoze existuji pouze dvé hodnoty spinu elektronu, mohou byt v kazdém orbitalu
pouze dva elektrony.

Elektronova konfigurace = vrstva (n) + podslupka (/) + pocet elektron(
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Obsazeni jednotlivych orbitald se fidi pravidly:

Princip minima energie
atom nepodIéhajici vnéjSimu pusobeni prechdzi samovolnymi procesy do stavu s

“eVvVV/

Vystavbovy princip
orbitaly s energii nizsi se zaplfiuji drive nez orbitaly s energii vyssi, energie orbitald
se zvysuje s rostouci hodnotou souctu hlavniho a vedlejsiho kvantového Cisla.

Pauliho princip vylucnosti

Dva elektrony se nemohou nachazet ve stejném stavu, jejich stavy se musi lisSit
alespon v jednom kvantovém Cisle. V elektronovém obalu nemohou byt zadné dva
elektrony se vsemi ctyrmi kvantovymi Cisly stejnymi, v jednom orbitalu mohou byt
maximalné dva elektrony s opacnym spinem.

Hundovo pravidlo maximalni multiplicity

V degenerovanych orbitalech vznikaji elektronové pary teprve po obsazeni kazdého
orbitalu jednim elektronem, nesparované elektrony maji stejny spin.

Soucet magnetickych spinovych Cisel vSech elektront v podslupce, resp. tzv.
multiplicita, musi byt maximalni.




Obsazeni AO elektrony
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Obsazeni AO elektrony

Max. poCet elektront na degenerovanych orbitalech = 2-nasobek poctu
degenerovanych orbitall

p - 6e, d - 10e, f - 14e
Obsazeni orbitalu elektrony vyjadfuje exponent
3d° 451 5p3

3d° - tzv. vakantni (neobsazeny) orbital - nema fyzikalni vyznam, = pomysiné
vyjadreni mista pro elektron.

Sdruzovani dle n (kvantové sfery):
n=1:2e

n=2:2e + 6e = 8e,
n=3:2e +6e+ 10e = 18e,
n=4:2e+6e+ 10e + 14e = 32e

Maximdlni pocet elektron( v kazdé slupce (n = 1, 2, 3, ...) je 2n?, kde n je hlavni
kvantové Cislo (Stonerovo pravidlo).

Maximdlni pocet elektront v kazdé podslupce (s, p, d nebo f) je 2(28+1), kde € = 0,
1, 2, 3...




Principal Energy | Number of Orbitals Present | Total Number of | nfaximum Number
Level (n) s p d f Orbitals (n%) of Electrons (2n?)
1 1 - - - 1 2
5 1 3 - - 4 8
3 1 3 5 - 9 e
4 1 3 5 16 32
Prin:&ﬁgg ?‘?nr;tum Type of subshells | Number of orbitals rlﬁi;::tt;in;‘;f Ma:lrn\:f;tp;inn;her
1 | 1s 1 2 2
2 25 2 8
2p &
3 ds 2
3p 6
3d 10 18
4 45 2
4p G
44 10
4 14 32




Table Summary of the Quantum Numbers, Their Interrelationships, and the Orbital Information Conveyed

Principal Angular Momentum Mumber and Type of
Quantum Number Quantum Number Magnetic Quantum Number Orbitals in the Subshell
Symbol =n Symbol = ¢ Symbol =m, Number of orbitals in
Values=1, 2,3, ... Values=0...n -1 Values= —f...0...+( shell = n? and number of orbitals
n = number of subshells in subshell=2¢ + 1
1 0 0 one 1s orbital
{one orbital of one type in the
=1 shell)
2 0 0 one 2s orbital
1 +1,0, —1 three 2p orbitals
(four orbitals of two types in the
n=2 shell)
3 0 0 one 3s orbital
1 +1, 0; -1 three 3p orbitals
2 +2 +1,0, -1, =2 five 3d orbitals
(nine orbitals of thee types inthe n=3
shetl)
4 0 0 one 4s orbital
1 +1,0, -1 three 4p orbitals
2 +2,4+1,0, -1, -2 five 4d orbitals
3 +3, 42,41, 0; =1, —=2; =3 seven 4f orbitals
(16 orbitals of four types in the
n =4 shell)

Rules for Which Orbitals Can Exist: Subshell Types and

Each higher shell (higher n) allows one more subshell (another |, s, p, d, f, g, ...)
Each higher subshell (¢) allows two more orbitals (s=1,p=3,d=5,f=7)
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In terms of Quantum Numbers: n goes from 1 to infinity
¢goes fromO0ton-1  m; goes from-{fo +¢




Urceni atomového cisla: s-prvky

Atomova cisla

2. perioda: Z = C. skupiny + 2
3. a vysSi perioda: Z =17 prvku predchozi periody v téze skupiné + pocet prvkl v predchozi
periodé
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Urceni atomového cisla: p-prvky

Atomova cCisla
2. perioda:

Z = C. skupiny — 8 (pro Cislovani rad dle IUPAC)

3. a vysSi perioda: Z =17 prvku predchozi periody v téze skupiné + pocet prvkl v periodé
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Urceni atomového cisla: d-prvky

Atomova cCisla
4. perioda:

Z = C. skupiny + 18 (pro Cislovani rad dle IUPAC)

5. a vyssi perioda: Z =17 prvku predchozi periody v téze skupiné + pocet prvkl v periodé

Pocet prvku v perioddch
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zLi: 1+2=3

Priklady 2aST: 20 (pro ,,Ca) + 18 =38
a7 Fr: 55 (pro ¢sCs) + 32 =87
C: 14-8=6
oF: 17-8=9
145€: 16 (pro 4S) + 18 = 34
g,Pb: 50 (pro <,Sn) + 32 = 82

aCr 6+ 18 =24

3,Ge: 14 + 18 =32

19K 1+18=19

JgPt: 46 (pro ,;Pd) +32 =78
17AE: 29 (pro ,4Cu) + 18 = 47

https://www.youtube.com/watch?v=nQ-zZWCI2bjo&ab_channel=SimplifiedBio-Chem




Priklad

lon X3* obsahuje 55 elektronl. Urcete prvek X. Ve kterém bloku periodické tabulky
se nachazi?

lon X3+ 55 elektron(
Prvek X 55 + 3 = 58 elektrond
Nejblize nizsi vzacny plyn 54 elektront (s,Xe, 5. perioda)

6. perioda = zahrnuje f-prvky 58 - 54 =4
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s — orbitaly (/ = 0)
m;=0

kulovity tvar
1s - bez nodalnich ploch

2s - 1 nodalni plocha
3s - 2 nodalni plochy
plocha ohranicuje objem zahrnujici 90% pravdépodobnosti vyskytu elektronu
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Nodes

Node

1s 2s 3s

l 5 0 g 15 20 25




p — orbitaly (/= 1)
m,=-1,0, +1 - funkce ¢ 3x degenerovana

tvar dvojvretena
n - 1 nodalnich ploch (z toho 1 rovina)

orientace ve sméru os X, y, z Node /

zanedbani slozité vnitrni struktury pron > 2

vyznacovani znameénka vinové funkce

2p, - 2p,

2p orbitaly 3p orbitaly




d- orbitaly (I = 2) /1 ad

m,=-2,-1,0, +1, +2 - funkce ¢
5x degenerovana

4 orbitaly prostorové shodné
(odlisnost v orientaci)

Oyz > d

yz
mezi dvojice os

dy, .y, Orientace podeél

X

d,, smeruji

osxay
d,, -odlisSnytvara
orientace podél osy z

zjednodusené tvary maji 2
nodalni plochy

vyznacovani znaménka vinové
funkce

XE

3d orbitaly




f — orbitaly (/ = 3)
m,=-3,-2,-1,0, +1, +2, +3 - funkce ¢ 7x degenerovana

vétsSi pocet ,laloku“ a 3 nodalni plochy

=13
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https://winter.group.shef.ac.uk/orbitron/index.html




Stinéni elektronu a efektivni naboj jadra

Elektrony jsou pritahovany k jadru ale také se navzajem odpuzuiji.

Repulzni sily zpusobené dalSimi elektrony stini pritazlivy ucinek atomového jadra.
Jadro neplsobi na dany elektron celym svym nabojem (Z), ale tzv. efektivnim
nabojem jadra (Z_4). TéZ elektron nepUlsobi na jadro atomu celym nabojem (opét
dUsledek odstinéni ostatnimi elektrony)

Stinéni (shielding effect) popisuje rovnovdhu mezi pritazlivym pUlsobenim
protonU v jadre na valencni elektrony a odpudivych sil mezi elektrony. Elektrony
ve vnitrnich slupkach atomu stini vnéjsi elektrony od pritazlivych sil jadra. Jadro
tak méneé pritahuje vnéjsi elektrony.

Efektivni naboj jadra:

e
Z — pocet protonu (atomové cislo)
o — pocet elektron( mezi jadrem a
prislusnym elektronem (nevalenéni
elektrony)




Penetrace

Elektron v s orbitalu ma konecCnou, trebaze velmi malou, pravdépodobnost ze se bude
vyskytovat v tésné blizkosti jadra. V pripadé orbital(l téze slupky lze fici, Ze s orbital je vice
penetrujici nez prislusné p nebo d orbitaly, coz znamena, ze elektron v s orbitalu ma vétsi
pravdépodobnost Ze se bude vyskytovat v blizkosti jadra nez elektrony p nebo d orbitald.
Tudiz elektrony s orbitalu maji vétsi stinici efekt nez elektrony v p nebo d orbitalu téze
slupky. Protoze jsou vysoce penetrujici, elektrony v s orbitalech jsou méné efektivneé stinény
elektrony z ostatnich orbitalu.

To znamena, ze pro elektrony v urcité slupce bude Z vétsi pro s elektrony nez pro
p elektrony. Podobné je Z_ vétsi pro p elektrony nez pro d elektrony. V dusledku toho pro
danou slupku (n) ma s podslupka nizsi energii nez p podslupka a ta zase nizSi nez
d podslupka => vystavbovy princip.
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s-orbital

Poor shielding effect”
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Radial distribution function, P

Radius, r

1s

2s

2p

Distance from nucleus (r)

No peak here tells you
2p electron stays far
from the nucleus -

This peak tells you the
2s electron spends some
time close to nucleus

Radialelectron density

'Radial electron density

2p

-—
—

e

3 4 5 6 7
Distance from nucleus (A)

9

10

—
—

2 3 4 5 6 7
Distance from nucleus (A)

3d vs 4s

- 4s

10




1.0

Electron density in atomic hydrogen w(r) = 2[R, (N}
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Eftfective nuclear charge

Atomic number
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Effective Nuclear Charge (Z.4)
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Priklad: Jaké jsou efektivni naboje jadra atomu neonu (Ne), sodného kationtu
(Na*) a fluoridového aniontu (F7) ?

Re3eni:
Neon: protonové ¢islo neonu je 10, elektronova konfigurace je 1s%2s? 2p°®. Odtud:
Z.«(Ne) =10-2 = 8+
Fluoridovy anion: protonové Cislo fluoru je 9, F ma 9 elektronl, F- ma o 1 elektron
navic, tedy 10. Elektronova konfigurace je stejna jako u neonu. Odtud:
L (F)=9-2=7+
Sodny kation: protonové Cislo sodiku je 11, Na ma 11 elektronll, Nat ma o 1

elektron méne, tedy 10. Elektronova konfigurace je stejna jako u neonu. Odtud:
Zeﬂ:(Na+) = 11 - 2 = 9+

Ve vsSech pripadech (Ne, F-, Na*) maji atomy stejny pocet 10 elektronu, ale
effektivni ndboj jadra se liSi v dlsledku rizné hodnoty protonového cisla. Sodny
kation ma nejvetsi efektivni naboj jadra, elektrony jsou pritahovany silngji a proto
ma Na* nejmensi atomovy polomeér.

http://www.chembio.uoguelph.ca/educmat/atomdata/shield/shield.htm




Dusledky stinéni elektronu

Efekt stinéni vysvéetluje
1. proc jsou valecni elektrony snadnéji uvolhovany z atomu (ionizace).

2. velikost atomu: ¢im vétsi je stinéni, tim vice se valenéni sféra mize rozsirovat
a tim vetsi atom je.

Number of P
shells (1))
increases \ /|
)/
Shielding f.f;f- —\
increases f 7 )
((C )))
"-._"'.,x"h,___.-"-._._..'" ¥
Atomic radius N o
,-’f’___ —~\ ;‘I g
First ionisation U \ f ) ) /) JQ.U'G'UYE AREJEVEN
energy ==/} STUPIDER THAN T THOUGHT.

r
decreases b St o




Priklad: Proc je atom cesia vétsi nez atom sodiku?

Reseni:

Elektronova konfigurace sodiku je 1s22s22p®3st. Vnéjsi energeticka slupka je n = 3
a v ni je 1 valencni elektron. Pritazlivé sily mezi timto valencnim elektronem a
jadrem s 11 protony jsou stinény ostatnimi 10 elektrony.

Elektronova konfigurace cesia je 15%22s%2p®3s23p®4s23d104p®5524d195p®6st. Jadro
atomu cesia obsahuje vice protonU a také vice elektronu stinicich vnéjsi elektron.
Vnéjsi elektron, 6s?, je tudiz vazan velmi volné. V dUsledku stinéni tedy jadro
méné ovliviiuje 6s! elektron neZ 3s! elektron, atom cesia bude proto vétsi nez

00000

Hydrogen,H  Lithium, Li Sodium, Na Potassium, K Rubidium, Rb Cesium, Cs

Group 1,
alkali metals

Alkali Metal Atomic Radius lonic Radius
Lithium 152 68
Sodium 186 98
Potassium 227 133
Rubidium 248 148
Cesium 265 167




Relativistické efekty

V atomech s vétsSim mnozstvim protonu v jadre, existuji mnohem vétsi pritazlivé sily
a tudiz i rychlosti elektronl (v = Z/n). V téchto pfipadech jiz nelze zanedbat
relativistické efekty. Elektrony s nizSimi hlavnimi kvantovymi Cisly (n) maji vyssi
pravdépodobnost vyskytu v blizkosti jadra a také vysokou rychlost elektronu v
disledku velkého kladného naboje jadra (vysoké 7). Vysoka rychlost elektronu se
projevuje zvysSenou relativistickou hmotnosti elektronu (diky pritomnosti Lorenzova
faktoru), diky cemuz elektrony stravi v blizkosti jadra vice Casu. To pro mala n vede
ke kontrakci atomového poloméru.
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Relativistické efekty

1.2

f Relativistic =~ ———
1.0 ‘1 Nonrelativistic --------
|

direkter Effekt

g {Kontraktion)

morbitals ———————p

2
4nr°R,, |2
des Ato

{Expansion)

‘ indirekter Effekt

Enargie

| mit relativistischen Massan-
4 nichtrelativistisch Geschwindigkeits-Effekten

R(A)

Primym relativistickym efektem je nejvice ovlivnéna vnitrni vrstva s. Ta se u
tézkych prvkd nachazi mnohem blize k jadru, nez by mélo byt v klasickém
nerelativistickém pojeti a tim ucinnéji stini jadro. Vnéjsi vrstvy d a f se proto
posunuji do vétsi vzdalenosti (nepfimy relativisticky efekt). Pokud jsou dale od
jadra, jsou slabéji vazany a mnohem snaze se excituji nebo atom opoustéji. Vrstva p
zUstava témér beze zmény, nachazi se ve vzdalenosti, kde jsou relativistické efekty
zhruba kompenzovany stinénim slupkou s.

Mnoho chemickych a fyzikalnich rozdilG mezi prvky 6. periody (Cs — Rn) a 5. periody (Rb —
Xe) ma puvod ve vyraznéjsich relativistickych efektech. Relativistické efekty jsou vyrazné
predevsim u Au a jeho sousedul (Pt a Hg).




Efekt inertniho paru

U TI(1), Pb(ll) a Bi(lll) je pfitomen elektronovy par 6s2. Tento ,inertni par” odolava
oxidaci diky relativistické kontraci 6s orbitalu. Proto jsou TI(l) stabilnéjsi nez TI(llI),

Pb(ll) nez Pb(IV) a Bi(lll) nez Bi(V).

Dalsi jevy souvisejici s relativistickymi efekty

Stabilita aniontu zlata Au ~ v auridech (napt.
CsAu).

Krystalova struktura olova je krychlova plosné
centrovana, nikoliv diamantova (sfaleritova).

Stabilita uranylového kationtu a stabilita
vysSich oxidacnich stavii nékterych aktinoidi
(Pa - Am).

Mensi atomové poloméry francia (Fr) a radia
(Ra) oproti predpokladanym.

Sm3+
4f

Relativistic
— — — Nonrelativistic

Pud*

Relativistic
| — — — Nonrelativistic




Barva zlata a cesia

Stribro (Ag) absorbuje pfi prechodu elektronu ze 4d orbitalu do 5s orbitalu UV zareni a
viditelné zareni je odrazeno. To se projevuje ,,stfibrnym® zbarvenim stribra.

Zlato (Au) by rovnéZz melo absorbovat UV zareni pfi prechodu elektronu z 5d orbitalu do 6s
orbitalu. Diky kontrakci 6s orbitalu v disledku relativistickych efektl vSak pfechod je prechod
elektronu z 5d do 6s spojen s absorpci modrého fotonu ve viditelné oblasti (ma mensi energii
nez foton UV). Odrazené viditelného =zareni (zluta-Cervend barva) dodava zlatu
charakteristické zbarveni. Tento jev je patrny také v pripadé cesia (Cs), které ma slabé
nazlatlou barvu.

Bod tani rtuti a wolframu

V pripadé rtuti (Hg) je orbital 6s se dvéma elektrony deformovany vlivem relativistické
kontrakce, zatimco orbital p zUstava na svém misté. Tyto dva orbitaly se podileji na vazbach
kovové mrizky, které jsou tim silnéjsi, ¢im vice se tyto orbitaly prekryvaji. U rtuti je jiz jejich
vzajemna vzdalenost prilis velka, atomy jsou vzajemné vazany pouze van der Waalsovymi
silami a proto je rtut kapalna i pfi teplotdch hluboko pod bodem mrazu. U wolframu (W)
stejny efekt naopak zplsobuje zvySenou tvrdost a odolnost vici vysokym teplotdam (napfr.
proto se wolframové vlakno v Zarovce neodpafi). Zde se na vazbach podileji slupky d, které se
diky neprimym relativistickym jevum roztahuji a mohou se tak Iépe prekryvat.




Vystavbovy (Aufbau) princip

postupné zaplnovani AO podle rostouci energie
+ Pauliho princip (= 2 elektrony se nemohou
vyskytovat v tomtéz kvantovém stavu)

Energetické poradi AO (diagonalni pravidlo):

’15’#
=0 I=1 1=2 =3
A,-'"
(1s) 23"# Zp’f
n= ES /3 o
s P
n=2 25) 2p r'yl /4 /
4s p
n=3 3s) /6P HSS/S,U///
n=4 (as) /@p (af, Hﬁs/ﬁp/
n=>5 H?s o P
n=6 J&5 /55
h=7 7s) /G , i . .
vysledné poradi AQO:
n=8 D

18, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, 5s, 4d, 5p, 65, 4f...
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Madelungovo — Klechkowskiho pravidlo (pravidlo n + /)

1. prednostné se obsadi orbital, u néhoz je soucet n + [ mensi
2. z orbitall se stejnym souétem n + |, se jako prvni zaplni ten, jehoz hlavni
kvantoveé Cislo n je mensi.

Orbitaly se zaplnuji v nasledujicim poradi: 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, 5s, 4d, 5p,
6s, 41, 5d, 6p, 7s, 51, 6d, 7p

[Orbital Value ofn Value ofI Value of {n + J)
15 l I T+0=1
25 2 I 2+0=2
fs 2 L 2+1=3 [n 2) has lower energy than
15 3 I J+0=3 s[h=4d)
g 3 L J+4=4 [n 3) has lower energy than
45 4 I 4+0=4 ds(n=4)
ad 3 2 J+2=5 Jd (n= 3] has lower energy than
. 44 4 | 4+1=5 dpin=4]




Wisweserova metoda

= urceni energetické sekvence atomovych podslupek (n, € ) podle rovnice

f
Winé)=n+¥§f-—- ——
(n,€) =n £+ 1

Orbitaly se zaplnuji v nasledujicim poradi:
1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, 5s, 4d, 5p, 6s, 41, 5d, 6p, 7s, 5f, 6d, 7p...

Wisweser, W. J.: Journal of Chemical Education 22, 1945, 314-321




poradi | orbital n e +2 W(n,¢€)
1 1s 1 0 1 1
2 2s 2 0 2 2
3 2p 2 1 3 2.5
4 3s 3 0 3 3
) 3p 3 1 4 3.5
6 4s 4 0 4 4
4 3d 3 2 5 4.33
8 4p 4 1 5 4.5
9 5s 5 0 5 5
10 4d 4 2 6 5.33
11 5p 5 1 6 5.5
12 6s 6 0 6 6
13 4f 4 3 7 6.25
14 5d 5 2 7 6.33
15 6p 6 1 7 6.5
16 7s 7 0 7 7
17 5f 5 3 8 7.25
18 6d 6 2 8 7.33
19 7p 7 1 8 7.5




Energie atomovych orbitalt

- potencialova jama

E >0 kontinuum

E < 0 vlastnihod. E — kvantovany el. zachycen v potencialové jameé

(pro prechod na E=0 - nutno dodat energii)
- kazda hladina predstavuje n - kvant. sféru
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Energie atomovych orbitalt

Orbital 4s ma nizsi energii nez 3d jen u prvkl se Z < 20 ;- ™
(,H az ,,Ca). Po obsazeni 4s orbitalu se sniZi energie 3d
orbitalu. U prvkd s Z > 20 se pfi ionizaci ztraceji drive
elektrony z 4s nez z 3d orbitalu.

\% % 5
O
1 \ \\\‘:‘Q %g
n \\E; %Es;

Atomic Number




Hundovo pravidlo

V degenerovanych orbitalech vznikaji elektronové pary az poté, co byl zaplnén kazdy
orbital jednim elektronem. VSechny nesparované elektrony pritom maji stejny spin.
V takovém pripadé ma systém nejnizsi energii, a proto je nejstabilnéjsi (= snaha o
maximalni pocet nevykompenzovanych spinu).

na electron-electron repulsion glectron-electran repulsion
equals lower enargy equals higher energy
| =t i |
. , or |
Y | ) Y
1s 2s 2p 1s 25 2p
correct incorrect

o Electrons have Higher energy
lP | ILI‘;_:'I g?ﬁter probability associatad
[ of beirg close to -
p e @ each cther, with 5 =0
Symmetric Probability must
z 9019 2610 3 Lower ener
Iq:;l ongin smce Y ay
L]JA Anti-symmetric &l changes sign, so  @ssociatad
@ @ less opportunity . wilh 5 =1
far elestrons to be

cloza togathar.




Multiplicita

M=22Xmy)+1 M=1 singlet
M=2 dublet
M =3 triplet
M=n,+1 M=4  kvartet

n, = pocet neparovych elektron(

Hundovo pravidlo: stavy s vyssi multiplicitou maji nizSi energii oproti stavim se
stejnymi ostatnimi charakteristikami a s multiplicitou nizsi.

) 2(+1/2) + 1 = 2

Hydrogen f Boron 2p! } 1 1 2(+2/2) + 1 = 3

elium ;1 Carbon 2p? |4 | ) () f 2(+3/2) + 1 = 4

s Nitrogen 2° [ | [f 1 Tl 1 1 2(+2/2) + 1 = 3

Lithium ian oxygenzet [TT] [T IF Tl 1] 2+1/2) + 1 =2
s 2 |14 | T4 2000 + 1 =1




Multiplicita

Obsazeni AO Pocet Celkové | Multi- | Oznaceni
v neparovych | spinové | plicita stavu . T
(symbolicKy) ol | lon Spin Multiplicity Name
elektrona | ¢islo Xm1, M
- Cu?! 172 2 Doublet
()A— 0 | singlet s .
' Ni#* 1 3 [Tiplet

()k | | ‘ 2 | dublet Co?* 32 4 Quadruplet

()k 3 triplet Mn? a 5 Quintuplet
| Mn2 5/2 ¢ Hextuplet

()k 3 | 4 | kvartet T'I:—“ " ; extuple

Heptuplet
Gd* 72 8 Octuplet
M=2Zm,+1
_ Number of unpaired Spin multiplicity Spin state
M=n+1 electrons (n) value (n + 1)
0 1 Singlet
1 2 Doublet
v . , 0 2 3 Triplet
n = pocet neparovych elektronu 3 A Quattet
4 5 Quintet
5 6 Multiplet

Das A. 2017. World Journal of Chemical Education 5, 128-131




Pocet neparovych elektront

1 2 3 4 5 & 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18

1 2
H 1 4 He
3 4 > 5 6 7 8 9 10
Li Be >5 B C N (0] F Ne
11 12 3 13 | 14 15 16 | 17 18
Na | Mg Al Si P S Cl Ar
19 20 21 22 23 | 24 | 25 | 26 27 | 28 | 29 30 31 32 33 | 34 35 36
K Ca Sc Ti V Cr | Mn Fe Co Ni Cu| Zn | Ga | Ge | As Se Br Kr
37 38 39 | 40 | 41 42 | 43 | 44 | 45 | 46 | 47 | 48 | 49 | 50 51 52 53 54
Rb | Sr Y Zr Nb | Mo | Tc Ru Rh | Pd | Ag | Cd In Sn | Sb Te I Xe
55 56 72 73 74 75 | 76 77 | 78 79 80 | 81 | 82 83 | 84 | 85 86
Cs Ba Hf Ta W Re | Os Ir Pt Au | Hg Tl Pb Bi Po At Rn
87 88 104 | 105 | 106 | 107 | 108 | 109 ( 110 | 111 | 112 | 113|114 | 115|116 | 117 | 118
Fr | Ra Rf | Db | S | Bh | Hs | Mt | Ds | Rg | Cn | Uut | FI |Uup| Lv |Uus |Uuo
57 58 59 | 60 61 62 | 63 | 64 65 | 66 67 | 68 69 | 70 71

La Ce Pr Nd | Pm | Sm | Eu | Gd | Tb | Dy | Ho Er | Tm | Yb Lu
89 | 90 91 | 92 93 | 94 | 95 | 96 97 | 98 | 99 | 100 | 101|102 | 103

Ac | Th | Pa U Np | Pu | AmM|Cm | Bk | Cf | Es | Fm | Md | No Lr




Urcovani elektronové konfigurace

- zjistime atom. Cislo (Z) prvku (celkovy pocet elektroni

roven Z)
-sestavime radu AO napt. dle vystav. trojuhelniku
-doplnime pocet elektrond (vyznacime jako exponenty) L N
Br (Z=35): 152 252 2p® 352 3p® [As? 3d'0 4p> - é\of

[Ar] 4s?3d'° 4p°

n=1 e & Start from here

Chceme-li zkontrolovat zda je elektronova konfigurace daného atomu zapsana
spravné, secteme protonové Cislo predchazejiciho vzacného plynu a pocet
elektronl ve vyznacenych orbitalech. Soucet musi byt roven protonovému Cdislu
daného atomu.

Vanad (Z, = 23) [Ar] 3d3 4s? Z,=2,,+3+2=18+5=23

Urceni prvku podle znamé elektronové konfigurace

[Kr] 4d?2 5s2 Z=2,+2+2=36+4=40 = ,JIr




Priklad
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2% 2 Electron Configuration Chart
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Poruseni vystavbového principu

Energetického minima dosahuji elektronové konfigurace  atomu, jejichz
energeticky nejvyssi degenerované AO jsou zaplnény z poloviny nebo zcela (plati
jen u nékterych prvku)

nst(n-1)d> < ns?*(n-1)d*
nst(n-1)d®® < ns?(n-1)d®

Cr: [Ar] 4s'3d> a  Cu: [Ar] 4513410
ale
W: [Xe] 6s%5d*

Tvorba iontd u prechodnych kovl - poruseni vystavbového principu (vliv
efektivniho kladného naboje jadra)

Fe: [Ar] 4s? 3d°
Fe?*: [Ar] 4s° 3d° presnéji [Ar] 3d° 4s°




Unusual Electron Configurations

e
Configuration Configuration

copper, Cu [Ar] 3d? 4s2 [Ar] 3d "0 45
silver, Ag [Kr] 4d7 552 [Kr] 4d 'Y 55

gold, Au [Xe] 4f ' 547 652 Xe] 414 5d "0 65
palladium, Pd |[[Kr] 4d® 552 Kr] 4d'°
chromium, Cr ||[Ar] 3d* 4s? Ar] 3d° 4s’

molybdenum,
Mo

[Kr] 4d* 552 [Kr] 4d° 5s'




Exceptions to the Aufbau Principle

Half-filled d subshell plus
half-filled s subshell has

slightly lower in energy
than s? d°.

Filled d subshell plus half-
filled s subshell has

slightly lower in energy
than s* d°.

More exceptions occur
farther down the periodic
table. They aren’t always
predictable, because energy
levels get closer together.
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[Ar] 3d” 4s’
[Ar] 3d " 4s'

Chromium
Copper

Atypickeé elektronové konfigurace
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Valencni sféra atomu a periodicka soustava

= orbitaly zcela nebo zCasti zaplnény, nepatfici do elektronové konfigurace nejblize
nizSiho vzacného plynu, rozhoduji o kvalité a kvantité meziatomovych sil.

Vystavba el. obalu ma periodicky charakter !!!

Struktura valencni sféry — periodicka funkce protonovych cisel

Btornac Flement Electron Murher of
Mowrher Syrabiol Confizuration Walernee Elecloons
1 H 15 1
2 He 1s* 2
3 Li 1a-2g! 1
4 Ee 1a0g" 2
5 B 1g<2s%0pt 3
4 C 1 e<2e40p A
7 N 15<2s%0p” 5
3 O 1s<2s%2pt 6§
3 F 15<2s%0p” 7
11 He 15 2a 42" &




1 18

~1s| > 13 14 15 16 17 |15
25> < 2p— >
<35> 4 5 6 7 8 9 10 11 12 [% 3p >
< 45 >t 3d 1 4p >
55 >« . 4d >l 5p >
«— (S >l fe af > 5d e op >
75 >l e 5f > 6d e 7p >
s-block d- f-block d-block p-block
1A 8A
(1) (18)
s | 2A 3A 4A S5A BA TA
@ e ——— > (13) (14) (15) (16) (17)
28 ~~==s=co=e > 2p
2 38 ——==mmm———- > 3p 2p
3s 48 ----- > 3d > 4p 3B 4B 58 6B 7B 88 iB 2B 3
B8 ~===n > 4d > Sp (3 (4) (5 (6) () (8 (9) (10) (11) (12) P
6s > 4f > 54 > 6p
ds 78 > S5£ > 6d > Tp 3 »
38
5s @) 4d 5p
6s 4f 5d Bp
Ts 5f 6d Tp
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1.2 Representative elements
Transition element
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H 1 He 3
ls : ls
Electron Configuration Table |
Li lBe 3 B '[C IN 30 4F 3Ne ©
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Teorie

1A 2A

,‘7 I've written He over
182 — here because it makes
better sense for now.
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Electron configurations of the elements

Electron

Electron
b Element Symbol configuration? 4 Element Symbol configurationt
1 Hvdrogen H ls 54 Xenon e [Kr]da "05525p%
hi Helium He 5= 55 Cesium Cs [Xel6s
3 Lithium Li [He]2s 56 Barmum Ba [Xelts=
% Bervilium Be [He|2s> 57 Lanthanum La *[HelSd 65>
i  Boron B [He|2s=2p 58 Cerium Ce HMajd FSd 65
H  Carbon L [Hej2s-2p° 59 Prmaseodvmiam  Pr [(XeldFios
T Nitrogen N [HejZs :"_-p 3 [s18) MNeodymivm Nd [Xeld Fi6s-
% Oxveen (s [Hej2s-2p* 51 Promethiurm P [Xeld f 56s2
g Floorine F [He|25°2 p7 62 Samarium Sm [Meld 65"
B Neon Me [He]2s512p" 63 Euaropium Eu [(Mejdtr "6s"
(1 Sodiom Na [Ne|3s 64 Gadoliniom Gd =[Meld F S5d 657
12 MNMagniesidm Mg (Nejas= 65  Terbiam Th [Meld Foas"
13 Alaminum Al MNej3s 3p 66 Dwsprosium Py [HejdfF Pas?
i+ Silicon St [Mei3s 3 p- 67 Holmium Hao [Mejdr a5
s  Phosphorus P [Nei3s=3p° 68 Erbium Er [KeldfF 1i6s
16 Sulfur s [Nej3s 3p* &9  Thulium Tm els r Hes”
17 Chlorine cl [Ne]3s3p7 70 Yitterbium Yb [(Kefa 7 Yos°
1% Argch Ar [Ne]3:-3p% 71 Lutetium Lu [KeldF 54657
19 Potassivm K [Ar]ts 2  Hafmium Hf [Keld f 54 2657
0 Caleiam Ca [Ar]ds= 73 Tantalum Ta [(Meldf 5465
21 Scandium Se A 3el kg T4 Tungsten W [Nefd F 14544652
12 Titanium Ti [Arf3a2as 75  Rhenium Re [Keldi 54 %652
23 Vanadiom W [Ar)3dias? 76  Osmium Os [Fe]df "5d fas”
2+ Chromium Cr LI E PR 77 Iridium Ir Xeldf 54 T6s7
25  Manzanese n [AT]3el “4s? 78  Platinum Pt [l r 5d Yes
25 oo Fs {Ar]3doLs? 79 Gold A *[MeldF H5a Wes
27  Cobalt Co [(Ar]3a 457 80  Mercury Hg [Xeld f 5 Weet
13 Mickel Mi [Ar]2erdasd 81 Thallium Ti [Meldf WS5d P6s2Gp
9 Copper Cu *LArI3d W 82  Lead Pb [elLf M54 P6s 2657
N Zinc Zn ACISd s 85  Bismuth Bi [Meltf H5g Maeep?
31 Galliom Ga [Ar]3ed "Wis34p 24 Polonium Po [Xeltf 54 Waetap?
12 Germanium Gz [Ar]3ad "asZep? 85  Astatine Ar (Xeltf 54 5 t6pS
33 Arsenic s (A3 WMaslsp” 86  Radon Rn [Meid £ 1454 WEy=aps
34 Selenium Se [Ar]3a ay 3y pnd 87 Francium Fr [Rn]7s
35 Bromine Br [Ar]3c Wasigp’ 38 Radium Ra [BRn]7s=
36 Krvpron Kr [Ari3e Was24p® 89  Actinium Ac *[Rn|6d 75
37 Rubidieum Rb [KriSs 90  Thorium Th SR [Gd S Ts T
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3% Yroriem Y [(Krl4ad 557 92  Uranium U *Rnlsf6d Ts"
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43  Technetium Te [Krjdet#55> 96 Curium Cm *(Rn|S§F '6d 752
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45 Rhodium Rh #[Kr|de 355 98 Califomiem CF [Rnjsf'¢7s2
46  Palladium Pd e =K rpded ¥ 09 Einsieinium Es [Raj5tt7ss
47 Siiver Ag *[ it WS 100 Fermium Fm [Rni5 ¢ 2752
48  Cadmium Cd [Krj4ed M5g° W Mendelevium Mid [Rn]5 372
49 Indium In [Krlda W5535p 102 MNobeliom Mo [Rn|5 5 47s?
¥ Tin Sn [Krftd 5425 p* 102 Luwrencium L [RojSF '"*6d Ts*
31 Antimony Sb [Krfdel P55 8 104 Rutherfordium = Rf [RaS f “eu 2752
31 Telluriam Te [Krjtef 525 p? 105 Hahnium Ha [Rnis 4 oui7s7
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TABLE F-1

Group

Pocet electronu ve valencni sfére

Lewis Dot Formulas for Representative Elewents
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Perioda/Energie

Gislo

Hlavni kvantové

Periodicka tabulka prvku Frazena dle elektronové konfigurace
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XX - Alkalické kovy

- Lanthanoidy

XX - Aktinoidy

XX - Kovy alkalickych zemin

XX - Pfechodné kovy

XX - Polokovy

XX - Kovy

XX - Nekovy

Dva elektrony zaplnily
orbital 4d namisto orbitalu 5s (Pd)

Jeden orbital pfebyva v orbitalu d

Dva elektrony zaplnily
orbital 6d namisto orbitalu 5f (Th)

Jeden elektron chybi v orbitalu s

XX - Halogeny

XX - Vzacné plyny
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Eu
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1 H vodik 18’ 41 Nb niob [Kr] 4d* 5s*

2 He helium 1s? 42 Mo molybden  [Kr] 4d° 58

3 Li lithium [He] 28" 43 Te technecium [Kr] 4ds 52

4 Be beryllium [He] 2s* 44 Ru ruthenium [Kr] 4d" 5s'

5 B bor [He] 252 2p 45Rh rhodium  [Kr] 4d® 5"

6 C uhlik [He] 282 2p? 46 Pd palladium  [Kr] 4d'

7 N dusik [He] 252 2p° 47 Ag stifbro [Kr] 4d*5s*

8 O kyslik [He] 282 2p* 48 Cd kadmium  [Kr] 4d5s?

9 F fluor [He] 282 2p® 491In  indium [Kr] 4d°5s? 5p*
10 Ne neon [He] 2s% 2p° 50 Sn cin [Kr] 4d5s? 5p?
11 Na sodik [Ne] 3s" 51 8b antimon  [Kr] 4dw5s? 5p°
12 Mg hoftik [Ne] 3s? 52 Te tellur [Kr] 4do5s2 5p+
13 Al hlinfk [Ne] 3s? 3p” 531  jod [Kr] 4d'°5s? 5ps
14 Si  kfemik [Ne] 3s? 3p? 54 Xe xenon [Kr] 4d°5s2 5pe
15 P fosfor [Ne] 3s? 3p® 55 Cs cesium [Xe] 6s*

16 S sira [Ne] 3s2 3p* 56 Ba baryum [Xe] 62

17 ClI chlor [Ne] 3s? 3p° 57 La lanthan [Xe] 5d" 652

18 Ar argon [Ne] 3s? 3p® 58 Ce cer [Xe] 4f" 5d" 652
19 K draslik [Ar] 48" 59 Pr praseodym [Xe] 4f° 6s?

20 Ca vapnik  [Ar] 4s* 60 Nd neodym  [Xe] 4f+6s?

21 8c skandium  [Ar] 3d" 4s* 61 Pm promethium [Xe] 4f°6s?

22 Ti ftitan [Ar] 3d? 4s? 62 Sm samarium  [Xe] 4f¢6s?
23V vanad [Ar] 3d° 4% 63 Eu europium  [Xe] 4f76s?

24 Cr chrom [Ar] 3d° 4s* 64 Gd gadolinium [Xe] 4f75d" 6s?
25 Mn mangan  [Ar] 3d° 4s? 65 Tb terbium [Xe] 4f26s*

26 Fe Zelezo [Ar] 3d® 4s? 66 Dy dysprosium [Xe] 4f*°6s?

27 Co kobalt [Ar] 3d7 4s* 67 Ho holmium  [Xe] 4f"16s?

28 Ni  nikl [Ar] 3d° 4s? 68 Er erbium [Xe] 4f126s2

29 Cu meéd [Ar] 3d®4s? 69 Tm thulium [Xe] 4f26s?

30 Zn zinek [Ar] 3d*4s? 70 Yb ytterbium  [Xe] 4f146s*

31 Ga gallium [Ar] 3d®4s? 4p’ 71 Lu lutecium [Xe] 4f145d" 652
32 Ge germanium [Ar] 3d"4s? 4p? 72 Hf hafnium  [Xe] 4f1e5d? 6s*
33 As arsen [Ar] 3dv4s? 4p° 73 Ta tantal [Xe] 4f145d° 6s?
34 Se selen [Ar] 3d*4s? 4p* 74 W wolfram  [Xe] 4f145d" 6s?
35Br brom [Ar] 3d®4s? 4p° 75 Re rhenium  [Xe] 4f'*5d° 6s*
36Kr krypton  [Ar] 3d"4s? 4pf 76 Os osmium  [Xe] 4f1+5de6s?
37 Rb rubidium  [Kr] 5s' 77 I iridium [Xe] 4f145d7 652
38 Sr stroncium  [Kr] 587 78 Pt platina [Xe] 4f145d°6s"
39Y yitrium [Kr] 4d" 58 79 Au zlato [Xe] 4f145d196s"
40 Zr  zirkonium  [Kr] 4d? 58* 80 Hg rtut' [Xe] 4f15d*6s?
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81Tl

thallium

82 Pb olovo

83 Bi
84 Po
85 At

bismut
polonium
astat

86 Rn radon

87 Fr

francium

88 Ra radium
89 Ac aktinium

90 Th
91 Pa
92U

thorium
protaktinium
uran

93 Np neptunium

94 Pu

plutonium

95 Am americium
96 Cm curium

97 Bk
98 Cf
99 Es

100
101
102
103
104
105
106
107
108
109
110
111
112
113
114
115
116
117
118

berkelium
kalifornium
einsteinium

Fm  fermium

Md mendelevium
No  nobelium

Lr  lawrencium
Rf  rutherfordium
Db dubnium

Sy seaborgium
Bh  bohrium

Hs hassium

Mt meitnerium
Ds darmstadtium
Rg roentgenium
Cn  kopernicium
Uut  ununtrium
FI flerovium
Uup ununpentium
Lv  livermorium
Uus ununseptium
Uuo ununoctium

[Xe] 4f5d 6s2 6p'
[Xe] 4f5d 6s? 6p*
[Xe] 4f5d 6s2 6p°
[Xe] 4f"5d 62 6p*
[Xe] 4f*5d 6s? 6p°
[Xe] 4f*5d 6s? 6p°
[Rn] 7s*
[Rn] 78
[Rn] 6d" 752

[Rn] 67 7s*

[Rn] 5F26d" 752
[Rn] 5f°6d" 7s*
[Rn] 5f*6d" 7s?
[Rn] 5f¢7s?

[Rn] 577

[Rn] 5f"6d" 752
[Rn] 5f°7s?

[Rn] 5f17s2

[Rn] 5" 7s2

[Rn] 5f27s?

[Rn] 5752

[Rn] 5f147s2

[Rn] 5f*“6d" 7s*
[Rn] 5f*6d? 752
[Rn] 5f1*6d° 7s?
[Rn] 5f"“6d* 7s*
[Rn] 5f"“6d® 7s*
[Rn] 5f*“6d® 7s*
[Rn] 564" 7s?
[Rn] 5f*“6d° 7s'
[Rn] 5f*6d"7s!
[Rn] 5f1*6d"7s?
[Rn] 5f*“6d"7s? 7p*
[Rn] 5f*6d"7s? 7p2
[Rn] 5f*6d"7s? 7p°
[Rn] 5f16d"7s? 7p*
[Rn] 5f“6d"7s? 7p®
[Rn] 5f*“6d"7s? 7p®




Atomovy polomeér

al model atomul b} jednadusany modal

Atomic Radius
More protons makes greater attraction of electrons which makes smaller radius

The greater the attracting force of unshiclded electrons the less the atomic radius is.

Semmmetals
Metalloids

Transistion metals

More shells

give more
electron shielding
gives larger
radius

|22 24125 26| 27
i Cr {Mn Fe | Co

43 | 44

£
Mo

' Alkali alkaline
metals earth

. metals




. Periodic Table of the Elements .

Atomic Radius on
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Atomovy polomeér

= polovina vzdalenosti mezi dvéma atomovymi jadry téhoz prvku (spojené kovalentni
vazbou).

r=d/2 TR Z Core Z Radius (pm
d @ﬂ?dﬁumdatomf N Ex {D }
l l " Na 11 10 1 180
r=211pm
> —2 Mg 12 10 2 160
' Al 13 10 3 143

1s ©
!
0 pm 50
2s e
- | | | | | Nlh-
0 50 pm 100
average radius \ 35 i
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Atomovy polomeér

Velikosti nerovnomeérné klesaji v periodach s rostoucim atomovym cislem.

Velikosti rostou ve skupinach s rostoucim atomovym cCislem.

Atomic Radii
300
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250
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i Period 5
e Period 4 transition
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Atomovy polomer

Periadic Table; Atomic Radius =
Atomic Radius
1 31 270 18
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Kontrakce d-bloku

Kontrakce d-bloku (scandidova kontrakce) = efekt nedostatecného odstinéni
vnéjSich elektronl zaplnénym d orbitalem (d'°) u 4p, 5p, 6p a 7p prvka 4.
periody. Orbitaly s a p s o 1 vyssim kvantovym cislem maji vice radidlnich nodda,
jsou vice penetrujici nez d-orbitaly. Vnéjsi valencni elektrony jsou silnéji
pritahovany k jadru, coz je ¢ini méné dostupné pro vazbu a zpusobuje zvyseni
ionizacnich potencialu.

230

Atomic radius (pm)

210 Sr —

190

170

In

P(r) 3d vs 4s 0

Sn
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110

90
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Dusledky kontrakce d-bloku

Narust atomového poloméru mezi C a Si je cca 60 %. Rozdil mezi atomovymi
poloméry Si a Ge je v dusledku kontrakce d-bloku asi 20 %.

Ga3* je mensi nez by se ocekavalo, velikosti se blizi Al3*.

PCl; i SbCl; jsou stalé, ale AsCl., AsBr., Asl. neexistuji, pouze AsF.

lonizaCni energie Ga je vysSi nez by se oCekavalo, blizi se ionizacni energii Al.
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400 0.5
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Lanthanoidova kontrakce

= jev, kdy se s postupnym zvysovanim atomového Cisla prvku zmensuje polomeér
nasledujicich atomu.

Postupné zmensovani  atomového poloméru se  vysvetluje  tim,
ze elektrony doplnované postupné do orbitalu 4f vykazuji nizké stinéni kladného
naboje atomového jadra a 6s elektrony jsou vice pritahovany smérem k jadru.
S pribyvajicim atomovym cislem a tim i poétem proton( v jadre roste efektivni
naboj jadra puUsobici pritazlivou silou na elektrony, coz se projevi mensim
atomovym polomeérem.
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Dusledky lanthanoidové kontrakce

Atomové polomeéry Hf a Zr jsou témér stejné v dusledku lanthanoidové kontrakce.
Dlsledkem toho jsou velmi podobné chemické vlastnosti obou prvkl (= ,chemicka
dvojcata“). Totéz plati pro dvojice Nb - Ta, Mo - W, Ru - Os, Rh - Ir, Pd - Pt.

8¢ |7 |y |ce |vmlee lice | 8 e | zn
1.62 1.4?+| 134|127 | 126 | 126 | 1.25 | 1.24 | 128 | 1.38

Y |Zr [Nb |Mo [Tc |Ru |Rh |Pd |Ag |Cd ,
180 | 160 | 146 | 139 1136|134 | 134|137 | 144 | 1.54 x 10 pm

La |Hf |Ta |W |Re |Os |Ir Pt | Au | Hg
1871158 | 146 (139137 |135|1.36|1.38 | 1.44 | 1.57

Rozdil atomovych hmotnosti Zr a Hf je zhruba dvojnasobny (Zr = 91.2 g.mol" a Hf =
178.5 g.mol"), zatimco jejich atomovy polomér je v dusledku lanthanoidové
kontrakce zhruba stejny. Hustota Hf (11.4 kg.m=3) je tudiz asi dvojnasobna ve
srovnani s Zr (6.4 kg.m=3). Podobné maiji vysokou hustotu i dal$i prvky nachazejici se
v periodicke tabulce za lanthanoidy (Ta, W, ... ).

Sc Ti V !(_'r Mn | Fe Co | Ni Cu | Zn
25 |45 |59 |71 |74 |79 |89 [89 |90 |71

| i il

| Zr |Nb Mo |[Tec |Ru |Rh |Pd | Ag | Cd
557 |64 |84 |104|115|122]124 | 12.0] 10.5| 8.65

La |Hf |[Ta |W |[Re |Os |Ir Pt Au | Hg
614 (114 (166|193 |21.0| 226 | 225|214 | 193 [ 13.6




Aktinoidova kontrakce

lontové poloméry aktinoidl postupné klesaji se zvySujicim se atomovym Cislem =
aktinoidova kontrakce, analogicka lanthanoidové kontrakci (stinici efekt 5f-orbitall
je v dusledku jejich tvaru mnohem mensi ve srovnani se stinicim efektem s, p i d-

orbital().

Nasledkem aktinoidové
kontrakce roste kovalentni
charakter sloucenin aktinoidu s
rostoucim atomovym  Cislem
(slou€eniny lawrencia jsou
nejvice kovalentni, sloucCeniny
aktinia jsou nejméné kovalentni).

Covalent properties : AC(OH) 3 Cf(OH)3

actinium

E
.E

Prot

Th3+ P33+ U3+ Np3+ Pu3+ Am3+ Cm3+

What is actinide contraction in chemistry ?
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THE IONIC RADII OF ACTINIDE ELEMENTS IN PICO-METER .

The common electronic configuration of actinides is 5f-1%6d%-17s? .

lonic radus, pm

Basic strength :  Ac(OH)3 > Cf(OH);3

1.5- 4 | . T | | ] | ] T | ] g T T T o T T 1 T ] T { | T 19‘5
Th Pa U Mp Pu Am Cm Bk Cf Es

110« 4 190

105 4 . 4185
i T

II:l:l-t o 1 B0

95 - 175

B0 - 1170

BS - e == 4165
] - &

80 - a— - 1160

75 a—n* a8
i —r— M

Tl: B L] L] ] L] ] T T T L] L T 15":'
89 80 o1 92 93 D4 ©5 965 97 98 99 100

Atamic number

pirm

Etatallic radius




Atomovy objem

Meyer 1869
V=M/p

Atomovy objem neni uplné idealni ukazatel, kovy mivaji odliSnou hustotu

dUsledku jejich rGzné krystalické struktury.

Alternativni vypocet:

V =(4/3) nr3

r je atomovy polomér

Priklad: Objem atomu vodiku.
R=53 pm

V = (4/3)n(533)
V = 623000 pm?

50
Atomic number, 2
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lithium (Li) — 0.5 g/cm3, proto m

na vodé. Prvky s velmi vysokou hustotou jsou napf. osmium (Os) nebo iridium (Ir),
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Chemical Element
a napr.
Zze maji vyssi hmotnost na jednotkovy objem. Je to proto, ze

ly jadra. U osmia hraje roli tak
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e Sl

Vé

jejichz hustota je asi dvojnasobkem hustoty olova. Osmium a iridium maji malé

jejich 6f- resp. 5f-orbitaly podléhaji kontrakci v disledku nedostate

Priklad: Velmi malou hustotu m

atomové polomeéry, tak

pritazliv
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Hustota prvku v pevném stavu
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Summary of trends
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Chemicka vazba

Castice chemickych latek




Chemicka vazba

lontova vazba (elektrovalentni)

Anionty i kationty nabyvaji konfigurace inertniho plynu odtrzenim/pftijetim
elektronu (Kossel 1916).

Kovalentni vazba

Atomy mohou nabyt konfigurace inertniho plynu sdilenim elektront (Lewis 1916).

BIG

electronegativity ATOM B

ATOM A

weak pull difference strang pull

IONIC BONDING W e

electrons
transferred




Koordinacné kovalentni (dativni vazba, donor-akceptorova)

Jediny atom poskytne cely elektronovy par (tj. volny elektronovy par)

Akceptor = prvky (kationty) 3. skupiny, d-prvky, H*

Donor = prvky (anionty) 5.-7. skupiny, H-

" o, o °
| ' Cl B / " &
N \
/z\l& /;\I\ NR Al
& i / \--/ \
L Cl .Cl Cl
[ I IT{
....... +
3 HsC
_ T _
Viz Lewisova teorie /B“fumH
kyselin a zasad. H ’

Chlorid hlinity existuje v plynném
stavu jako Al,Cl,
Al = akceptor, Cl = donor

NH,* v amonnych solich
H* = akceptor
NH, = donor

BH, v tetrahydridoboritanech
H- = donor
BH; = akceptor




Kovalentni vazba

= vznika sdilenim jednoho nebo vice valencnich elektrond obéma prvky vazebného
Kovalentni vazba je tvorena prekrytim atomovych orbital( a dle principu
nerozliSitelnosti castic nelze urcit, ktery elektron patfi kterému atomu.
Pravdépodobnost vyskytu elektronl v prostoru zaujimaném molekulou lze popsat
vinovou funkci, které urcuje molekulové orbitaly. Pokud atomy tvorici vazbu nemaji
k dispozici dostatek elektronl, mUze vzniknout ndsobna vazba (0O=0, -N=N)

paru.

Potential energy (kJ/mol)

o Internuclear distance, r (pm) —

Observed
\ H H Y bond distance
. inH,

Attraction

Nucleus

Shared
electrons

Poruseni  vazby ZVYSi
celkovou energii systému, k
tomuto Uucelu tedy musi
byt energie dodana zvenci.




Teorie kovalentni vazby

Lewisova teorie
a
teorie valencni vazby

Teorie molekulovych orbitald

VALENCE BOND THEORY
VERSUS

MOLECULAR ORBITAL THEORY

Valence bond theory is a
basic theory that is used
to explain the chemical
bonding of atoms in a
molecule

Molecular orbital theory
explains the chemical
bonding of a molecule

using hypothetical
molecular orbitals

EEEEEEEEEEEEEEEEEETSRS EEEEEEEEEEEEEEEEEEESR

Does not give details
about molecular
orbitals

Based on the
molecular orbitals

Explains hybrid orbitals Explains bonding

molecular orbitals and

antibonding molecular

orbitals

Explains the Does not explain the

hybridization of hybridization of

molecular orbitals orbitals

Visit www.pediaa.com




Vaznost (covalence)

Vaznost je Cislo, které udava, kolik vazeb je atom daného prvku schopen vytvorit.

Souvisi s poctem valencnich elektronu.

Maximalni vaznost (Sigdwick 1928) je definovano jako maximalni pocet
kovalentnich vazeb které muze atom tvofit s okolnimi atomy. Maximalni
vaznost je Ciselne rovna Cislu skupiny v periodicke tabulce.

Maximalni kovalence prvku zavisi na jeho poloze v periodické tabulce:

Vodik: 1
2. Perioda (Li - F): 4
3. a 4. perioda (Na — Br): 6
Ostatni periody (Rb — U): 8

Prvky 3. a vyssi periody, s prazdnymi d-orbitaly mohou rozsifit jejich oktet
prenosem elektronl z volného paru do prazdného d-orbitalu.

el P 2d
In ground stae | 4] 11 I 1 I 1 I\l- I I
Napf. pro siru: In excited staze | 1 1] 11| |

V excitovaném stavu ma sira 6 neparovych elektronu a ma vaznost 6, napfr. v

orr




Hlinik s elektronovou konfiguraci 1s2 2s? 2p® 3s? 3p! ma prazdné 3 d orbitaly.

Maximalni vaznost = 1 (polozaplnény p-orbital) + 2 (prazdny p-orbital ) + 5 (prazdny
d-orbital) = 8.

Aluminum
NI TN (T

Maly kation jako hlinik nemuze kolem sebe rozmistit celkem 8 atomu coz by

zpusobilo stericky problém zpUsobujici nestabilitu slou¢eniny. Maximalni vaznost
pozorovana u hliniku je 6.

S nékterymi skupinami vykazuje vaznost 4 - s vyuzitim 3s (lorbital) a 3p (3
orbitaly).

NaOH +AICl; ——> NaAl(OH), (tetrahhydroxohlinitan sodny)
Protoze Al ma prazdné 3d orbitaly, ty se také mohou zapojit do vazby:
ve velmi alkalickém prostfedi: AICl; + OH- ——> [AI(OH)]*
ve velmi kyselém prostfedi: AICI, + H,0 + H* ——> [AI(H,0)]3*




Rezonance

V nékterych pripadech lze nakreslit vice vyhovujicich (ekvivalentnich) struktur.
Vsechny struktury jsou stejné pravdépodobné. Skutecna struktura molekuly je

rezonancnim hybridem téchto ekvivalentnich struktur.

I 0
!‘ﬁ EJE' E S The "double-headed" arrow
C. - . — Cao denotes that two molecules
~~0® <%0 <y are resonance isomers
L . (NOT in equifibrium)

Acetate ion resonsnce forms Resonance hybrid

@ - ] - . E
N -— | S| = _:.-;"[:':;;-.:_ a
Allvl carboeation resonance forms Resonance hybrid

Rezonancni energie = energie o kterou je ,skutecna” struktura stabilnéjsi nez
nejstabilnéjsi z moznych struktur. Rezonance vysvétluje pro¢ muze kovalentni
vazba poutat 2 atomy a ukazuje, Ze mohou existovat i ¢astecné iontové
/kovalentni vazby a Ze iontova a kovalentni vazba nejsou 2 vyhranéné typy.

Energie kovalentni vazby vyplyva hlavné z rezonancni energie.




Experimenty ukazuji Ze v karbonatovém iontu jsou ve skutec¢nosti vSechny vazby C-O
stejné a maji hybridni charakter, odpovidajici strukture D:

L o D . 2850
'i:|3 T: :T: :'i:ll
—_— —— |
E:I:E:;EJGE..:EI E:l_;:;f,ﬂ% : -G#G“‘*":E' 250 ,,G}: :EEEI
n _AI_ 'R E n B C [ ] B D [ ]
(aveacey

Podobné pro vazbu N-O v nitratech:

Delokalizace
‘0" - 50 1~ Rad vazby X-O neni celé &islo.
i “— I
O. N_.O O. Ne .
:E?f@"\u {-:?: :Qf’@%q?.
N/ 0"
2.0 N-I-
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2. perioda- vyjimecné postaveni

Prvky 2. periody (Li - F) nemaji ve valencni vrstvé d-orbitaly, coz ma radu dusledk:
- nejmensi velikost atomU a nejvyssi IE.
- mensi vazebné mozZnosti (pouze 4 orbitaly). Maximalni vaznost prvk( 2. periody je

4 na rozdil od 6 prvki 3. periody ([SiF¢]%#, PCl., SF.). Napt. neexistuje NCI;, na rozdil
od PCl;, AsCl; a SbCl.. BiCl; je nestabilni v dusledku relativistického efektu.

- nejvyssi elektronegativitu, uplatnéni H-vazby u elektronegativnéjsich clenu
periody. Fluor ma ze vSech prvkd nejvyssi elektronegativitu, vyskytuje se ve
slouceninach pouze jako F-.

- u prvkd vyssich period se uplatnuji d-orbitaly, které zvysuji reaktivnost
Napf. : CCl, +4 H,0 - nereaguje
SiCl; + 4 H,0 — Si(OH), + 4 HCI (bouflive)




Stabilita uhlikatych retézcl —C-C-C-C- je mnohem vétsi nez obdobnych retézcl —
Si-Si-Si-Si-, v dUsledku mensi vazebné energie Si-Si, a také pritomnosti prazdnych
d-orbitalu, které usnadnuji hydrolyzu.

- u prvkl druhé periody (C, N, O) se vyskytuji nasobné vazby. Napf. O, (dvojna
vazba) vs. S¢ (jednoduché vazby), N, (trojna vazba) vs. P,, (jednoduché vazby),
slouCeniny s motivem Si=Si analogické alkenim nejsou znamy. CO, je plynny
monomer s 2 dvojnymi vazbami vs. SiO, je krystalicka latka, trojrozmérna sit

tetraedru SiO,.
- U hydridd prvkt druhé periody (C, N, O, F) se vyrazné projevuji vodikové vazby.

N N NN
e 0O |

>0 " B* ) " =)
Hydrogen Nitrogen Oxygen Fluorine Chlorine Bromine
(H) (Ny) (O,) (F3) () (Bry)

(a) Elements that exist as diatomic molecules

> &

Phosphorus Sulfur
(Py) (Sg)

(b) Elements that exist as polyatomic molecules

1
n M Diatomic
— M Polyatomic

vy |




Elektronegativita

Elektronegativita ¥ = schopnost pritahovat vazebné elektrony.

Electronegativity Defining
Scale Equation

Pauling?

"IDA—B = %{DA—A + Dg_g)

ENa — ENp = y 1eV

Mullikenb: €

2eV

Allred-Rochow® EN — 3590 Zg

- (reov/1 pm)

gt 0.744

EEE-X -
EN = 0.336 X 2 _ 0165

EN,, = 3.15 X EN,

Electron egativity

Pauling: disociacni energie vazeb (D).
Mulliken: ioniza€ni energie (Ei) a elektronova
afinita (Eea)

Allred a Rochow: efektivni naboj jadra (Zeff) a
kovalentni polomér (rcov).

4 p-block
d-block
3.2 A C1
Bx
I
2.4
1.6
0.8 .‘ :
T T T T T T T T T T |
1] 10 20 a0 40 50 &0 70 G| 20 100 110

Atomic Mumber




Electronegativity

More shells
£2IVe more

electron shiclding

gives smaller
clectronegativity

EN

A

EN

the measure of the tendency of an atom to attract (a bonding pair of) electrons,

More unshiclded protons makes greater attraction of electrons which makes electronegativity larger

Transistion metals

Semimetnls
Metallmds

24
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25
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26

Fe

27

Ru
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51

Bs HY
Ra | Ac

Alkal

metnls

alkahine
carth
metals
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Oi15—149
Wzo—24

O z5—249
B zo—40




Elektronegativita

Eleciranegatny
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Elektronegativita

Odhad hodnot elektronegativit (Pauling):
2. perioda: E=(Z-1)/2

2.0 2.9 3.0 3.9 4.0

© B c. N 0 F
3. perioda: E=(Z-8)/2 - \ \ N\
; b!
1""-. -H" Mx'-.
: . . Si P S Cl
Kapellos S., Mavrides A.. Journal of Chemical Education 64, 1987, 941. “ \\
1.8 % NN
A N, “

Odhad hodnot elektronegativit pro p-prvky:

L ,
Prvky podél diagonaly maji zhruba stejnou hodnotu 1.7 \ \ “‘wx ‘“\\
elektronegativity. Rozdil mezi paralelnimi diagonalami je In ‘s Eb H‘E b

fluoru 4.0), a 0.1 ve sméru shora dolu (elektronegativita

0.5 ve sméru zleva doprava (elektronegativita C je 2.5, \ \
1.6
b

Sije 1.9,In 1.7).

Vypocet vychazi z rohové diagonaly pro elektronegativitu 2 (B, P, As, Te), hodnoty
elektronegativit prvkd se pak jednoduse odhaduji pric¢itdnim hodnot 0.5 resp. odecditanim
hodnot 0.1. Napr. pro Bi se odectou 2 diagondly shora dolt: 2 — 2 x 0.1 = 1.8; pro O se
prictou 3 diagonaly zleva doprava: 2 + 3 x 0.5 = 3.5.

Pro dalsi prvky lze pozit priblizné hodnoty. H: 2.0; Skupina | a ll: 1.0; Sc - Mn: 1.6; Fe -

Cu: 1.8.

Cole G. M. Journal of Chemical Education 63, 1985, 230.




Elektronegativita a reaktivita

Dvojice kovalentnich vazeb budou tvorit nejstalejsi systém budou-li se navzajem
vazat atomy s nejvétSim rozdilem elektronegativit a/nebo atomy s nejmensim
rozdilem elektronegativit (viz téz teorie HSAB).

H, + Cl, =2 HCI Electronegativity Values
for Some Elements

BH, + H,0 = B(OH), + 6 H,

SiCl, + H,O = Si(OH), + 4 HCl

BF, + AICI, = BCl, + AIF,




Teorie valencni vazby (Valence Bond Theory)

(W. Heitler, F. London,L. Pauling, G.N. Lewis 1923-1930)

Vychazi z Levisovy teorie chemické vazby. Predpokldda se priblizeni dvou atomu na
takovou vzdalenost, Ze dojde k minimalizaci energie, prekryvu atomovych orbital(
a valencni elektrony se mohou stejné pravdépodobné vyskytovat v silovém poli
jader obou atomu (jiz nerozliSim pUvod elektronu); atomové orbitaly si ovSem
zachovavaji svlj pavodni charakter(jsou lokalizovany u prislusnych jader atomu).

RO s

E i -
Overlapping of the
15 I:f_.') @

1s orbitals

Covalent Band C

H-H Covalent Bond
H-F

RO 5D
1. 9D - -

Overlapping of thels and 2p orbitals
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Teorie molekulovych orbitalt (MO-LCAO)

Teorie MO vyuziva kvantové mechaniky k popisu tzv. molekulovych orbitald -to
jsou nové orbitaly s novym tvarem, symetrii a energii (oproti puvodnim orbitalim
atomovym). Valencni elektrony plvodnich atomU obsazuji MO nehledé na
pUvodni elektronové konfigurace v atomu (nerozlisitelnost elektront); pavodni
atomoveé orbitaly po vzniku MO jiz neexistuji, ovlivnily ovsem tvar, energii a pocet
nové vzniklych orbitald molekulovych.

Ols
antibonding

%1z
bonding




. : :
B antibanding

b

n; antibonding

71, bonding




Pauliho princip

Vystavbovy systém MO

“VV/

Obsazovani degenerovanych MO se ridi Hundovym pravidlem
Posloupnost MO se vyjadruje graficky pomoci diagram molekulovych

orbitalt :
2 =
__.;:i*Il H
S
Diagram MO umoznuje vysvétlit energii, O2p
rad, délku vazby, magnetické vlastnosti ‘
(paramagnetismus, diamagnetismus), L H %
optické vlastnosti atd. L‘l 1 U
16

Electron Configuration: (G552 (G )2 (O2p)2 (TTyp)4 I{TEEF,*}4

1(2_2+2+4_4} =1 Single Bond

Bond Order = >
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Disociacni energie vazby

= energie potrebna k rozruseni jednoho molu prislusnych vazeb v izolovanych
molekulach v plynné fazi. Jeji hodnota je vidy kladna (k rozruseni vazby je nutné
energii dodat).

Z vazebnych energii lze odhadnout energetické zmény neznamych reakci
vhodnou kombinaci dil¢ich déjd a jim odpovidajicich energetickych zmén (Hesstv
zakon).

H,(g) + 72 O,(g) - H,0(g) AH =7

Hodnoty vazebnych energii z tabulek:

H-H(g) - 2H(g) AH, = 432 k)

% 0=0 (g) — 0O(g) AH, = 494/2 = 247 k)
2H(g) + O(g) > H—0O—H (g) —2 AH, = —2*459 kJ
H,(g) + % 0,(g) — H,0(g) AH = -239 kJ

experimentalni hodnota AH =-241.8 kJ




Table 9.2 Average Bond Energies (kJ/mol) and Bond Lengths (pm)

Bond Energy Length Bond Energy Length Bond Energy Length Bond Energy Length

Single Bonds
H—H 432 14 N—H 391 101 Si—H 323 148 S—H 347 134
H—F 3635 92 N—N [ &0 146 Si—Si 226 234 5—S5 266 204
H—Cl 427 127 N—P 209 177 Si—0 368 16l S—F 327 158
H—Br 363 141 N—O 201 144 SI—S5 226 210 5—Cl 271 201
H—I 295 161 N—F 212 139 Si—F 363 156 5—Br 218 225
N—CI 200 191 s5i—Cl 381 204 5—I ~| T 234
C—H 413 109 N—Br 243 214 Si—Br 310 216
C—C 347 154 N—I | 59 222 Si—1 234 240 F—F 159 143
C—35i 301 186 F—Cl 193 166
C—N 305 147 (O—H 467 06 P—H 320 142 F—Br 212 178
C—0 358 143 0—P 351 160 P—S5i 213 227 F—I 263 187
C—P 264 187 0—0 204 148 P—P 200 221 Cl—Cl 243 199
C—§ 259 181 0—5 265 151 P—F 490 156 Cl—Br 215 214
C—F 433 133 O—F 194 142 P—Cl 331 204 Cl—I 208 243
C—Cl 339 177 0O—Cl 2013 164 P—Br 272 222 Br—Br 193 228
C—Br 276 194 O—Br 234 172 P—I 184 246 Br—I1 175 248
C—I 216 213 0—I1 234 194 I—1 151 266
Mulitiple Bonds
C=C 614 134 N=N 418 122 C=C 8239 121 N=N 945 110
C=N 615 127 N=0 aly7 120 C=N 891 115 N=0O 631 106
C=0 145 123 8} 408 121 C=0 1070 113

[E%]

(799 in CO,)




Enthalpy

Vypocet reakcnich enthalpii z vazebnych energii

Pri vzniku chemické vazby se energie uvolnuje ( vazebna energie ) a pri stépeni
chemickych vazeb se musi energie dodavat. (disociacni energie).

] ] —
AH reaciion - E ﬂ'Hbunds broken (reactants) E 'E"Hbunds,fermﬂd (products)

Single Bond Energies (kJ/mol of bonds)

H

C N O 8 F Cl Br 1

Cot dH-+ 4O - H 436
Lol _ Atomization State
h 1| C 413
: : - : N 391
AH = +634 . ' Average Bond Energies
: i AH = +828 O 463
! . Q= 119 kecalfrial
; ! C-H 99 S 347
e ! O-H 111
aH F 565
CHy + 20, _!l'_J— C=0 (in co;) 192
Reactants COy 4+ 2H,0 . Cl 432
Covalent Bonds Products Br 366
G C-H+ = 0=0 Covalent Bands 1 299

346
305
358
272
485
339
285
213

163
201

283
192

146

— 226

190 284 155

218 255 2563 242

201 217 249 216 193
200 — 278 208 175 151

4 0-H+ 2 C=0

CHq_ + 2':'2 — ':':'2 + EHE':'

Multiple Bond Energies (kJ/mol of bonds)

—-[E{Product Band Energies) - Z{Reacktant Bond Energies)] = AH(reaction) Cic 602
[(444 + 324) - (396 + 238)] = {228 - 634] = -194 kcal/mol C=L 835
Correcting for the heat of condensation of 2 HzQ product molecules 2(-10.5) N=N 418

AH® = -194 - 21 = -215 kcalfmol N=N 945

C=N 615 C=0 799
C=N 887 C=0 1072
N=0 607

0=0 498




Slucovaci enthalpie, Hessuv zakon

Celkové reakcni teplo reakce (enthalpie), kterou vznika urcity produkt, nezavisi
na zpUsobu, jak tento produkt z vychozich latek vznika.

> 01 (AHT) g

vych
prvky vychozi latky ZWI(ﬂH )lbil
vyeh
AHY

Zwl(ﬂH“

prod T produkty reakce koneZné oxidy
E"UI[&H;J“ﬂ
prod

Slucovaci: ﬂH = Z ﬂHﬂ prod. — Z{ﬂHﬂ]rmm.

Spalné: -&Hgngg — Z{&ng:]reakf Z{-&qu prod.




Stabilita sloucenin

Velka zaporna hodnota slucovaciho tepla (sluCovaci entalpie) = velka odolnost
proti rozkladu na prvky.

4AI+30,=2A,0, AH,,=-3351.4 ki/mol

sluCovaci teplo Al,O;:  AH,o /2 =-1675.7 ki/mol

Stabilni: Nestabilni:

ALO;: -1675.7 ki/mol Cl,0,: +75.73 ki/mol

NaCl: -411 kJ/mol NCl;:  +230 kJ/mol

HF: -271.1 ki/mol SnH,: +162.8 kJ/mol

Stalé slouceniny lze rozlozit elektrolyticky, nestalé se rozkladaji pri mirném zahrati
nebo za chladu, nékdy explozivné.




Rad vazby

= ,nasobnost” vazby. Charakterizuje pocet elektronovych paru sdilenych mezi
atomy (nemusi byt nutné celocCiselny). Je parametrem stability molekul.

— o* BO =# bonding electrons - # anithbonding electrons

2

Bond Order
A 5

Example




Energy

H,”

He,™ He,

o, (1s°)

E
Ju‘ (152) 4\_‘147

1s

AO of H*

Magnetism Dia- Para- Para-
Bond order 1 G A
Bond energy 436 225 251
(kJ/mol)
Bond length 74 106 108 -
(pm)
.'J I \\ ’ \ } ¢ Gfs
IJ oy \\ ;J [o \\ 5 K
.r \ ’ \. 5 Tk
\ "‘ I 5 -\ / B 18 9
1s \\ ,’f i 2 1s \\ ;s
w ‘T w :
Oys
P %ts AO of H MO of
AOof MOof AOof AOof MOof AOof H+
b e He ~ He,  He  ForH,* the bond orderis

He,* bond order = 1/2

He, bond order = 0

(1 -0) = %:

yar
= 1s S . 1
2 [tk B
c -
w 1s 1s
Mg
AO MO AO
of H of Ha of H
Hz bond order =3 (2-0) = 1
P T N
. ofs ¢
=)
) AT
| =
w 1s 1s
Iy
01s
AO of H MO of AO of H™
H,~

ForH,,, the bond orderis
2(2-1) = V2




E:' b 2px Zpl‘

8-4

2
Bond order = 2

lithium hydride LiH

bond order 1
bond energy 243 IJ

Molecule Electron Configuration Bond Order
Li2 (6,5, 1
Bey (unstable) (05, (03, ) 0
B2 (6207 (6%,)% (3. Tp,)° 1
e (0297 (0%,)2 (1,0 Tpp)* 2
N2 (6202 (6%,)% (1350 T30 (6,7 3
02 (62,7 (05,2 (02,0)” (Rapye Tap)* (5,0 75,07 2
F2 (6297 (63,07 (60" (Mapye Tp)* (5, 75,0 1
Nez (unstable) (62,2 (6%,) (02> (o Top)* (05,0 75,0 (65,7 0
.




Rad vazby

B.O.=3 -0,5.(celkovy pocet elektronti - 14)

Total no. of e’s Bond Order

10
11

12
13
i4
15
16

17
18

Celkovy pocet elektront = suma Z obou prvkl - naboj

un

un

B.O.decreases

un

Metoda funguje pro prvky s 10 az 18 elektrony.

BN o

N, ma 14 elektront a fad vazby 3. Kazdy elektron pfidany nebo odecteny od 14,
snizuje rad vazby o 0.5.

https://bustingjeemain.com/shortcut-tricks/shortcut-tricks-find-bond-order-quickly




Priklad

co

Celkovy pocet elektront = 6 + 8 = 14.
B.O.=3

0,*

Celkovy pocet elektront =8 x 2 + 2( — naboj) = 18.
B.O.=3-05x4=1

0,%* 14 elektrond, B.O=3
O,~ 17 elektronq, B.O.=1.5
O, 16 elektront, B.O.=2
O, 15 elektronu, B.O.=2.5
0,> 18 elektron(. B.O = 1.




Bond Order

Rad vazby

Pro dvojatomové molekuly (ionty) Ize
provést vypocet z celkového poctu
elektront (n):

B  Flcctron 0-2

n2
. Electron 2-4
} ](4-n||.':!

A Electron 4-6

/ \ 3 Electron 6-8
B- 2

18 / \ B Eicciron 8-14 |[ njl
10 / \ B clcciron 1420 (20-m) 12
05 f'_ —_—
A NN A\

01234 5687

8 9101112 1314015161708 01920

q—

Number of electrons

n = celkovy pocet elektronti v molekule (iontu)
IxI = absolutni hodnota x

Das, A.: Indian Journal of Applied Research 3, 2013, 41-43.

Molekuly aionty s n = 1-2:
B.0.=n/2
Napf.. H, (n = 2), tudizB.0.=n/2=2/2=1

Molekuly a ionty s n = 2-6:
B.O.=14-nl/2

Napf. Li,*(n = 5), tudiz B.O. =14-51 /2 =1/2

=0.5

Molekuly a ionty s n = 6-14:
B.O.=I18-nl/2

Napf.: CO (n =6 + 8 = 14), tudiz B.O. = I8 -

141 /2 =13

Molekuly a ionty s n = 14-20:
B.0.=(20-n) /2

Napf. NO (n = 15), tudiz B.O. =20 - 15/2 =

2.5




Spacies Total Number of 272 Eond-Owpdar
{Molacules of ioms) {m) {E.0.)
Bond-Order Value: for the species having (1-2)¢'x ; Bond order = n/2
H:” 1 0.5
H:, Ha™ 2 1
Bond-Order Values for the zpecies having (2-6)¢z ; Bond order=14-n1 /2
H: Ha' 3 0.5
He:, 4 0
Li." Ha" 5 0.5
Liz;, Ha.", Ba™ G 1
Bond-Order Values for the zpecies having (6-14)e=z ; Bond order=18§n1 /2
E=", Li; ) 0.5
Ba, Li:~ g 0
Ee, B o 0.5
E:, BE=*, HF 10 1
E:, C 11 1.5
C:, B*, N.¥, CW° 12 2
Co, Wy 13 25
Nz, CO, NOF, C*, CN, 0~ 14 3
Bond-Order Values for the species having (14-200ex ; Bond order = (20-n) / 2
My, WO, O 15 25
WO, O 16 2
[y 17 1.5
F:, O, HCI1 18 1
Fr 19 0.5
Ne; 20 0




Délka vazby

souvisi s radem vazby: ¢im vice elektronu se vazby ucastni, tim je vazba kratsi. Je
také neprimo umeérna sile vazby a disociaCni energii vazby.

Bond length and bond eneries

Bond Length
Bond Order {pm)
c—C 1 154
C=0C 2 134
C=l 3 120
N—N 1 145
N=MN 2 123
M=M 3 110
c—0 1 143
C=0 2 120

(kJ mol ™'y

Bond Erergy

347

B2

820
159
418
g4

715

TABLE 24 Bond Lengths, Hectronegat vity Difbomenoes,
amdd Dip-:-le M oments of the H];dmgen Halides

Bond Electronegativity Dripole
Comp ound Length (A}  Ditterence Moment (D)
HE 0.5 1= L.&2
HC1 1% 0.9 L.0E
HEr 1.41 0.7 0,82
HI 1.61 0.4 0.44

A =Tfat T

Viiv elektronegativity

(Schoenmaker, Stevenson)




Distribuce elektronl byva

Polarita vazby

v heteronuklearnich biatomickych molekulach

nerovnomerneé rozdeélena

mezi oba atomy. To vede ke vzniku polarni vazby

(nerovhomeérné sdileni elektronového paru dvéma atomy).

Priklad:
Vazba v molekule HF je polarni, s Hydrogen Hydrogen Hluoride Fluorine
elektronovym parem lokalizovanym —
blize atomu F. Atom fluoru nese TR
parcialni zaporny a atom vodiku P b 4
parcialni kladny naboj. e, oy o 2, 2,
0)
o0 —-—I———* J-L ------------------ —1-L
H_ ° 6 6 2s 2s
... + -
H——CI A A




Polarita vazby

Pure (nonpolar) Polar covalent bond:

covalent bond:

electrons shared
equally

—

electrons shared
unequally

e

Ionic bond:
electron transferred

|

|

|

} I

T

L]

0.0 0.4

Electronegativity Difference
Between the Bonding Atoms

Zero

J,

Intermediate
l
Large

20

Electronegativity difference

Bond Type

Covalent
l
Polar covalent

l

lonic

Covalent
Character

Increases

4.0

lonic
Character




Kovalentni/iontovy charakter vazby

=z rozdilu elektronegativit

Elektronegativita X = schopnost pritahovat vaz. elektrony (Pauling)

X.~Xs = 0,102 D(4-B)-1[D(4-4)+D(B-B

lontovost vazby NaCl:
Xya = 0.9, X,4=3.1,1=0.64 >0.5

lontovost vazby HCI:
X, =2.15,X4=3.1,1=0.18<0.5




lontovost vazby

Mezi iontovym a kovalentnim charakterem vazby je plynuly prechod (Pauling):

i = exp[-0.21(X, - Xp)*]

100 — .
KCl LiF
S KBr ® KFe
9 151 A
= Lo LiClL~X CsCl CaFe
o Lile ® NaCl
= S0 .
o &
e HF
=
S 25
D]
al
0
0 [ 2 3

Electronegativity difference

S rostoucim iontovym charakterem vazby se zpravidla meéni fyzikalni vlastnosti:
roste teplota tani a varu, roste rozpustnost ve vode, klesa rozpustnost v nepolarnich
rozpoustédlech.




van Arkel — Ketelaaruv trojuhelnik

Vztah mezi elektronegativitou a typem vazby. Pouze pro s- a p-prvky.

3.00

]
-
- 4
o
|

Electronegativity Difference
A= [ta = %l

1.4M)
0 -

(.75
Metalhc

1.0 2.00) ERVY

Absolute Electronegativity
Zx = (Aat %o)

2

4.00
Covalent

oF 1.0

Metallic
Conductar
Malleable

lonic
Electralyte
Hard

2.0 25 3.0 35 4.0
Eh Covalent

Inzulatar
Soft




L, Be

— Metallic

Li,B"

LG

B,C,

;
—>

Lijh

L0

8.0,

;
CNy ([ My | = -
co, [[mo)|| o, |

LiF

GF, || WF, || OF, || F,

el <]
eleelmele
| LigN |[Be,N, || BN Hc"'"“H N, |
o)) o) [ o
[ e ][eers ] &% ][ o7 J[ v J[ 0% ][ |

lonic Covalent




2.0 CsF
1.5
"L -
10
aMg'H
- - a1, Ca-5i = Be-H
a.s Cs-Mg "‘id A
Sr-Al M-S
] A1-Si i B-H « H-Br « N-
L /Rb-S . ng ALARSE S o . Ja
- F- ] = L -
DC; C5fCs-Na "7 0 arar syosp 5P -BrCl g F-F
0.5 Li sr Mg 1.0 8Ge 15H Br 2.0 2.5
14 ) ! !
Metellic Li §r Mg 8 Ge o H Br Covalent
lonic
200 Cs
1.50|_
- Bf g
SrBr, = HgD
1.00 CsH "
v B CszSb /oL M98 803 \ M
* SrHg  aMeBry T o
i . A F,
CSSN A o Nagsi  MaHa e
O B, 0Er3 L HRO BrF
0.50f CsM36/ Nahl w g™ 2 sbBry e\ CF
» . - L ] 2
- ?”'”L " M9251  BoHg MBI _Cl,0 05F
o r 2 3. -
& s.ng . MS‘-SHSESbH3 .|Br‘ el NO
0.00p Li S Mg | Al BGeSb|Hp lp Brf | 05 F2
0.50 1.00 1.50 2.00 2.50

Metallic C Covalent




Iontova vazba

= zaloZenad na elektrostatickém pritahovani opacné nabitych iontda.

Ve slouceniné s iontovou vazbou existuji kladné a zaporné nabité ionty (kationty a
anionty), které si navzajem kompenzuji naboj — slouenina musi byt
elektroneutralni. lontovou vazbu lze chdpat jako kombinaci neutralnich atomd, pfi
které dojde k transferu jednoho nebo vice elektront od jednoho atomu k druhému
(popr. k nékolika).

1522522p®3s23p°®4s' > 1522522p®3s23p°® [Ar]
o0 o0 _
® K + : F ( > K+ : F:
(N [ N

Repulsive interactions

Total energy

Slouceniny s iontovou vazbou jsou
typicky soli, tvorici za béznych
podminek krystaly s

vysokou teplotou tani.

r=180 ¢ | Q!

Internuclear distance, r (pm) —»

Potential energy (kJ/mol)

r=236

Attractive interactions




lonizace

Pomoci Hundova pravidla lze zobrazit také elektronové konfigurace iontd - jak

kladné nabitych iontu (kationty), tak zaporné nabitych iont( (anionty).
1. kationt vznika tak, ze z elektroneutralniho atomu je odtrzen jeden nebo

vice elektronl; v atomovém obalu ma tedy kationt prislusSného prvku o dany

pocet elektronl méné, nez ma elektroneutralni atom.
2. aniont vznika tak, ze elektroneutralni atom prijme jeden nebo vice

elektronl; v atomovém obalu ma tedy aniont pfislusného prvku o dany pocet
elektront vice, nez ma elektroneutralni atom.

Na: 1s5%2s?2p63s! —— Na*: 1s22s?2p®

lonty nepifechodnych prvku
’ .r . e gevyvs 10 electrons total,
nabyvaji konfigurace nejblizSiho isoelectronic with Ne

vzacného plynu. Cl: 1s22s22p83s23p5 —— CI-: 1s22s22p®3s23pb

18 electrons total,
isoelectronic with Ar

U pfechodnych kovi se pfi Fe: [Ar]4s23d6 Mn: [Ar]4s23d5
ionizaci odstépuji elektrony z ns
orbitali dfive nez z (n-1)d
orbitalt.

Fe2+: [Ar]4s°3d® or [Ar]3d® Mn?+: [Ar]4s°3d® or [Ar]3d°®
Fe3+: [Ar]4s°3d® or [Ar]3d®




1. Konfigurace vzacného plynu (ns? np®)
He: Be?* Li*, H-

Ne: AIP*, Mg?*, Na*, F-, O%, N*

Ar: Sc3*, Ca?*, K*, CI,S%

Kr: Y3* Sr2*, Rb*, Br, Se#

Xe: Ce?* La3*, Ba?*, Cs*, I, Te?

Konfigurace pseudovzacného plynu (elektronova 18; ns? np® nd'9)
3: Cu*, Zn?*, Gast
4: Ag*, Cd?*, In3*

2.
n
n
n = 5: Au*, Hg?*, TI®*

3. Konfigurace pseudovzacného plynu (elektronova 20; ns? np® nd'%(n+1)s?)
n=3: Ga*

n =4:In* Sn?*, Sh3*

n =5: TI*, Pb?*, Bi3*

[Hg-Hg]**

4. Nepravidelna konfigurace s neuplné obsazenymi (n-1)d orbitaly
n = 3: Tid3*, Cr3*, Mn?*, Fe3*, Fe?*, Co?*, Ni¢*, Cu?*, a;.

5. Nepravidelna konfigurace s obsazovanymi 4f a 5f orbitaly
Ce3*, Gd3*, Eu?*, Am3*, a;.




amil Symbal | Numbier | Oxidation States Electron Configuration
Scandium (S¢) | 21 +3 Sc: [Ar] 4s23d! Seifar) 1L ]
24
Titanium (Ti) | 22 +4 Ti: [Ar] 45343 Ti [Ar) 1;'; 1 1 :
Vanadium (V) 23 +2, 43, +4,+5 V: [Ar] 4s°3d° Vi [Ar] 'ET k% j:._ -
Eh?c":;“m 24 +2,43,46 Cr: [Ar] 4s'3d° ] 'L_ l:,.i‘_‘i_l“;l"
M‘“{';*ﬁ']““ 25 | +2,+3,+4,+6,+7 | Mn: [Ar] 45°3d° Eat) ‘yi‘ J‘«H - J: L;L
fron (Fe) 26 42,43 Fe:[Ar]dst3ds | o L 1 ] L 11
Cobalt (Co) 37 £2, 43 Co: [Ar] 4s%3d” Co: [Ar] J:'-'.“ | J;.d.l_ =
Nickel (Ni) | 28 2 Nifarjdszgt | MO L AL 1: i
Copper (Cu) 29 +1,+2 Cu: [Ar] 4s5'3d1 Cu: [Ar] .]; b | _’]i |
Zine (Zn) 30 +2 Zn: [Ar] 4523d1° Zn: [Ar] -ll: | | | |
3d




Electron Conﬁgurations of Cations and Anions

Na [Ne]3s’ Na® [Ne]

Atoms lose electrons so that
Ca [Ar]4s? Ca?* [Ar] |cation has a noble-gas outer

Al [Ne]3s23p’  AI** [Ne] electron configuration.

H 1s’ H- 1s2 or [He]
Atoms gain electrons so o
that anion has a noble- F 1s°2s°2p> F~ 1s°2s°2p° or [Ne]

gas outer electron
configuration.

O 1s22s22p* 0% 1s22s522p°® or [Ne|

N 1s22s22p3 N 1s522s522p° or [Ne]




Ti
Ti*

Tie*
Tis*
Ti*

152 252 2p® 352 3p° 452 3d°
1s? 252 2p® 352 3p® 4s! 3d°
152 252 2p° 3s2 3p°© 3d?
1s? 252 2p® 3s? 3p° 3d!
152 252 2pb 3s2 3pd

|

3d° 4s”
dARARIANIAN

3d°® 4s°
KIERERERE

3d® 4s"
ANk

3d® 4s"

Metal ions 3d orbitals

V3* [Ar] [JT]

1 [Ar] [ [{ |

e [Ar] [ [
Mn?, Fe¥*  [Ar] [(J[J [J 1] [
Fe2r, Co’*  [Ar] [ [J [ [
Co?* [Ar] UL ]
Ni2* (Ar] LLIL L[ [
Cu? (A LI T
Cu', Zn**  [Ar] L[




More shells
g1ve more

electron shielding

gives larger
radius

y

As amelal loses electrons to form an ton the radius shrinks

lontovy polomeér

lonic radius

As a non-metal lg,ains electrons
to form an ion the radius grows

- & B< 8
1+ 2+ 34 4+ 2. 1- 0
Semimetals 5 ] {
Metallods B C
O| u

Transistion metals

Al | Si

24

25

26

B0 | 81 | &2

Alksh  gikatine
metals earth
metuls

http://abulafia.mt.ic.ac.uk/shannon/




lonic Radius

Decreadses Decredaqses
__ 1 =i . 8

5 6 7 9
B CQ1N F
1341415116 17
Al Si g P S | C
25 126127 128129303132 Q133]1341]35
Mnii Fe | Col Ni fCullZn | Ga | Ge | As | Se || Br
46 § 47 || 48 S50 51 152015354
Pd §} Ag | Cd Sn§Sb | Te | J| Xe
76 77 178 § 79180 81 828384 1]85])86
Os) Ir § Pt JAullHgQ§ Tl § Pb § Bi § Po | At | Rn
1084100110011 1411201138114411581164117§118
I
62 | 63
Sm § Eu

64 § 65 66 § 67 68 § 69§70 71
Gdj TbJ DyjJHoj Er §Tmj} Yb § Lu
96 § 97 | 98 100§101§102§103
Cm|{ Bk § Cf FlmiMdj Noj§ Lr

2
He
10
Ne
18
Ar
36
Kr

Increqases

OOy O = O Ol N D




H* ‘ 154 e

N3~ 0% F~
® c Q@ O O ~
- @ Metals
® lons 81 © Semimetals 140 L 132
< | ® Nonmetals At | sitt
102 72 53.5 40
3+ Ti3+ |.2+ Mn2+ e2+ c02+ Ni2+ cu2+ ZI'I2+ Ga3+ Ge“"'
138 100 4.5 745
Rb* y3+ r* Nb3+ T4 u3* Rh3* Pd?t Ag Cd?* In3* sn*
152 118 90 72 72 66.5 76 221 220

Hf4  Ta3t TI3* Pb* B3t

e t2+ u H92+

167 135 71 72 137 102 88.5 77.5 103




Diagonalni analogie

mezi prvky 2. a 3. periody je obdoba v chemickém chovani po diagonale

. main group

Li - Mg 1 13 14 15

Be - Al dobné
Qi . poaobne

(B: gl period 2 elektronegativity,
i, obdobna hustota

N-S period 3 naboje

O - Cl

| i Pr| Ng-Er Tm|WIW[Hr

Fr |®a Az | Th| Pa| U-Fm | Md HnlLr|l:l.l' Ch 55| Bh| Hs




Li

Atomic Radii
(pm)

=
~N
(o]

i wg .

Li a Mg tvori s kyslikem pouze oxidy, zatimco Na tvori peroxidy a ostatni alkalicke
kovy tvori také superoxidy.

Li je jediny prvek 1. skupiny tvorici stabilni nitrid Li;N. Mg, stejné jako ostatni prvky
2. skupiny, také tvori nitridy.

Uhli€itan, fosfore€nan a fluorid lithny jsou Spatné rozpustné ve vodé (na rozdil od
ostatnich prvka 1. skupiny). Odpovidajici soli prvku 2. skupiny jsou nerozpustné
(nizké mrizkové a solvataCni energie).

Li a Mg tvori kovalentni organokovové slouceniny. Li(CH;) a Mg(CH,), jsou
pouzivany jako Cinidla v organické syntéze. Obdobné slouceniny ostatnich prvka 1. a
2. skupiny jsou extrémne reaktivni iontové slouceniny.

Chloridy Li a Mg jsou rozpustné v alkoholu a pyridinu, jsou hygroskopickéeé (absorbuiji
vlhkost s okoli) a tvori krystalické hydraty (LiCI-2H,0 resp. MgCl,-6H,0).

UhliCitan lithny i uhliCitan horeCnaty jsou nestabilni, zahratim vznikaji prislusné
oxidy a uvolnuje se CO..

Be — Al
tepelna nestalost uhliCitanu a hydroxidi Be a Al.

B — Si
B a Si tvofi monomerni tékaveé, reaktivni, samozapalné hydridy, polovodice,
kyselinotvorné oxidy atd.




Goldschmidtova pravidla

Goldschmidtova pravidla (Goldschmidt 1937)

1. lonty jednoho prvku mohou v iontovych krystalech extenzivné nahrazovat jiné
prvky, pokud jejich se jejich poloméry lisi méné, nez o zhruba 15 %.

2. lonty jejichz naboje se lisi o jednotku se snadno nahrazuji mezi sebou, pokud je
zajisténa elektroneutralita krystalu. Pokud se naboje lisi o vic nez jednotku, je
substituce nevyznamna.

Priklad: nahrada Ca?* misto Na* v nerostu plagioklasu je vyrovnana substituci Al3* misto Si**).

3. Pokud dva rGzné ionty mohou obsadit urcitou pozici v krystalové mriZce, je
preferovan ion s vyssi ionizacni energii, tvorici silnéjsi vazbu s okolnimi anionty.

Ringwoodovo doplnéni Goldschmidtovych pravidel (Ringwood 1955)
4. Substituce je omezena v pripade, pokud jsou sice splnéna prvni dvé pravidla
(velikost, naboj), ale ionty maji rozdilnou elektronegativitu.

Priklad: Na* a Cu® maji obdobny polomér i naboj, ale diky rozdilnym elektronegativitam ke
vzajemneé substituci nedochazi.




Zivcovity mineral plagioklas se vyskytuje ve variantach s rGznymi chemickymi
vzorci, od Ca,Al,Si,O4 (anorthit) az po NaAlSi; O, (albit), tyto dvé formy se vyskytuji
ve spolecnych tuhych roztocich.

Zivcovity minerdl ortoklas se normalné vyskytuje jako KAISi;Oq, zpravidla
neobsahuje Zadny Na nebo Ca. Zivce obsahujici Ba jsou pomérné vzacné, nicméné
mohou tvofit tuhé roztoky s ortoklasem. Na* ion ma tutéz velikost jako ion Ca?*, v
dusledku odliSného naboje je vSak nezbytnda dvojita substituce. To resi dalsSi dvojita
substituce: Si** ma také podobnou velikost jako Al3*.

Stopovy prvek rubidium v mineralech bohatych na draslik jako jsou draselny zZivec a
slida mlze nahrazovat draslik.

Chrom a nikl v mineralech bohatych na horcik, jako jsou olivin a pyroxeny, mohou
substituovat horcik v krystalové mrizce.

Substituce Fe?* a Mg?*, se objevuje u minerdl(l jako jsou olivin, orthopyroxen,
klinopyroxen, granat a inosilikatech (hornblende). Vsechny tyto mineraly tvofi
celou radu smésnych krystali od téch bohatych na horcik az po ty bohaté na
Zelezo. Protoze pravé Fe’*a Mg?* maji podobné chemické vlastnosti. Fe?* und Mg?*
mohou byt substituovany také ionty Mn?*, k ¢emuz dochdzi pouze do urcité miry,
kvali vzacnéjsimu vyskytu manganu.




1. ionizacni energie atomu

= energie, kterou je nutno vynalozit, aby byl z atomu v zakl. stavu odtrzen nejslabéji
poutany elektron (1. ionizacni energie)
(analogicky vyssi ionizacni energie)

= energie nejvysSiho obsazeného orbitalu ovlivnéna atom. cCislem a elektron.
konfiguraci valenéni sféry — periodicky pribéh
zavislosti IE na atomovém Cisle
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Atomic number (2)




a) vzrast IE v periodach (zvysuje se naboj jadra)
b) pokles IE ve skupinach (zvysuje se vzdalenost valencnich elektront od jadra)
c) podruzna maxima dlsledkem Uplného nebo poloviéniho zaplnéni orbitalt)

lonisation €Nergy the energy necessary to remove an electron from the neutral atom.

More shells

give more
¢lectron shiclding
gives smaller
lonisation energy

s

More protons makes greater attraction of electrons which makes ionisation energy larger

Alkali

metals

ulkaline
earth
meinls

lon
i Semimelals [ 5 ”_'IU_
U Metalloids B Nt
11 N 18
Na Mg Transishon metals Cl Ar
19 24 | 25| 26 | 27 ) 35 § 36
K |Ca Cr | Mn Ni Br Kr
17 44 | 45 | 46 | 53 | 54
Rb | Sr o| Tc| Ru | Rh | Pd I | Xe
55 74 | 75| 76| 77| 78 85 | 86
C W | Re|Os | Ir | Pt At Rn




1. ionizac€ni energie

; _——— O e 5w

Be B €
520.2 899.5 8006 = 1086.5
Na Mg Al si
495.8 737.7 3 & 5 6 7 8 9 10 1 12 5775 786.5

K Ca Sc Ti \') Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge
4188 5898 6331 6588 6509 6529 7173 7625 7604 7371 7455 = 9064 5788 7622

Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag dd In Sn

403.0 549.5 599.9 640.1 652.1 684.3 702 710.2 719.7 804.4 731.0 867.8 5583 708.6

Cs Ba La Hf Ta w Re Os Ir Pt Au Hg TI Pb
375.7 502.9 538.1 658.5 7284 758.8 755.8 814.2 865.2 864.4 890.1 1007.1 589.4 715.6 703.0 8121 1037.1

Fr Ra Ac Rf Db Sg Bh Hs Mt Ds Rg Uub Uut Uuq Uup
393.0 509.3 498.8 580

Lanthanides | Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu
6| 5344 5281 5331 5386 5445 5471 5934 5658 5730 5810 5893 5967 6034 5235

Actinides | yly Pa U Np Pu Am Cm Bk Ccf Es Fm Md No Lr

7 | 6085 568 597.6 604.5 581.4 576.4 578.1 598.0 606.1 619 627 635 642 4728




1. ionizac€ni energie
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Diskontinuita mezi skupinami IIA a
IlIA: elektron je odebran z p-
orbitalu, tj. z vétsi vzdalenosti od
jaddra nez s-orbital. Navic muze hrat
roli i repulze s s-elektrony.
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Diskontinuita mezi skupinami VA a
VIA: elektron je odebran z dvojmo
obsazeného orbitalu. Repulze
ostatnich elektroni napomadha
odstranéni elektronu.




Priklad: Prvni ionizacni energie (IE) vodiku je 1310 kJ-mol™, zatimco prvni ioniza¢ni
energie lithia je 520 kJ-mol™. Proc¢?

The IE lithia je mensi ze dvou duvodu:

1) Primérna vzdalenost od jadra je pro 2s elektron vétsi nez pro 1s elektron.

2) 2st elektron v lithiu je stinén elektrony vnitini slupky 1s. Efektivni ndboj jadra je
ovsem ve skutecnosti vetsi nez 1 protoze radialni distribuce 2s orbitalu vykazuje
urcCitou pravdepodobnost vyskytu 2s elektronu v blizkosti jadra.

The ionization energies (kJ/mol)
Vi Element First Second
1 H 1312 , 2
2 He 2373 En = -R Zeff
3 Li 520 \ n?
4 Be 899 LE. = - En
5 B 801 724
6 c 1086 2373 = 1312
7 N 1400 f
8 0 1314 Zoff = 1.34
g F 1680 N
10 Ne 2080

M+ 15t 1 E. — MY + e

Distance from nucleus (r)




loniza€ni energie

loniza€ni energie postupné narusta se stupném ionizace. Kdyz jsou odstranény
vSechny valencni elektrony, ionizacni energie se skokovée zvysi (kvantovy skok).

lonization Energies (in kilojoules per moie)
Element 1st 2nd 3rd 4th 5th 6th

H 1312.1

He 2372.5 5250.7

Li 520.3 72985 118156

Be 899.5 17522 148495 21007.6

B 800.7 2427.2 3660.0 25027.0 32828.3

C 1086.5 23528 4620.7 6223.0 378324 47279.4
Element I-_[ 12 13 I4 15 16 I7
Na 495 4562 (inner-shell electrons)
Mg 738 1451 7733
Al 578 1817 2745 11,577
Si 786 1577 3232 4356 16,091

1012 1907 2914 4964 6274 21,267

S 1000 2252 3357 4556 7004 8496 27,107
Cl 1251 2298 3822 5159 6542 9362 11,018

Ar 1521 2666 931 | 7238 8781 11,995
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Oxidacni cislo

Oxidacni Cislo prvku ve slou€eniné je vyslednému naboji (skute€nému nebo
mysSlenému), ktery by dany atom ziskal pfi uplné polarizaci vSech svych vazeb. Jde
o formalni pojem, Casto neodpovida skuteCné elektronové konfiguraci v molekule.
piSe se fimskou Cislici, vpravo nahore od znacky prvku.

Common Oxidation Numbers of the First 39 Elements

3
4 3 Se
+6 4 N ol ® vcroo As O
- cO 5 © © i © O Ge©QO O K
5 +47T BOO A O © sc 00 Opfs §y GaO O O
2 + BO © Mg © © O (g 00 00000 2,0 O © o\r
S +211iO0 00 Na © Kk © 0000000 © o
= Sr
c t0 o o O Co o o O
S og4+—m——— Cu __Rb |
T o} o}
© o O o S o Se
-4 o N o P o As
L 4 L JG llllllll Si llllllllllllllllll Gie iiiiiii
2 4 6 8 10 12 14 16 18 20 22 24 26 28 30 32 34 36 38 40

Atomic number

Il Soucet oxidacnich Cisel vSech atomu v elektroneutralni molekule je roven nule.

Il Soucet oxidacnich Cisel vSech atomu v iontu je roven jeho naboji.

Volny atom ma oxidacni Cislo nula.




H H
d +1 .4+
H—GCQ—H — H :C: H
P +1
¥ H
o e ° ._2
(|O|_:) 292
LI * o_ +1 ] ._2 +5 L ] l_2
HL(O‘\ T H :0: N :0O:
SL.No Gﬁ";i";‘:“ #E | I e comepounid Calculation
1 : o x+2(-2) = 0
2 X = +4

Examples
2(+1)+x+4(-2) =

0
2 S H,SO 2+x-8 ~ i CO2 CO C CH4 H2 Cl2 HCI

(+4)(-2) (+2)(-2) (0) (-4)+1) (0) (O) (+1)(-1)

X = +6
NaCl KMnOs ZnO CaF:
2ot 142 -2 G GNETND) (202)  (42)1)
3 Cr Cr,0.% 2x-14 = -2
x = +6 02 O3 HO2 H202 H20 OF;
© (@ (1C12) (XA (+1)2) (+2)(-1)
x+ 2(+1)+2(-1) =
4 C CH-F, _
23 X = 0
X+ 2(-2) - 0
5 S S0,

X = +4




Oxidacni Cislo

Dano shodnou el. konfiguraci, prvky se snazi zaujmout elektronovou konfiguraci:
a) vzacného plynu ns? np®

b) elektronové osmnactky ns?(n-1)d® np®

c) elektronové dvacitky ns?(n-1)d*® np® (n+1)s?

Oxidoredukcni chovani

U prvkd hlavnich podskupin klesa stalost max. oxidacniho cisla v podskupiné
smeérem k tézsim homologlim a roste stalost nizsiho oxidacniho cisla.

pVv. il x gjv I
nestalé nizsi oxidacni Cislo = reducni ucinky
nestalé vyssi oxidacni Cislo = oxidacni ucinky




Ox

Oxidation number

Li

Be B C N O

Proménlivost negativnich
oxidacnich Cisel je znamau C, N

a 0.

Ne

dacni cisla neprechodnych prvku

- P¥ehled oxidatnich Lisel vybranych prvkia ve slouceninach

Symbol prvku

Hodnota oxida¢niho éi_sla

zaporna kladna
H -1 I
O -1, =11
Li, Na, K, Rb, Cs, Ag ' I
Mg, Ca, Sr, Ba, Zn 1
Cu, Hg LI
Au I -
Fe, Co I1, 111
Al ill
Cr | 111, VI
C -Iv I, IV
Si -1V |AY
Sn, Pb 7 I, IV
N 1 | LILILIV,V
S ~1II 1V, VI
P, As, Sb —1I HLV
Mn 11, II1, IV, VI, VII
Cl, Br, I -1 1. 111, V, VII
Os, Ru 1V, VIII
F




ox datian

¥

IV JII0 1T -1
. v v CH H.C—CH H.C=CH HC=CH
ZvySovani oxidaéniho ¢&isla b&hem reakce * ’ T :
odpovida oxidaci. I g a1,P -
CH;OH H,Cc=0  H-C 0=C=0
Snizovani oxidacniho cCisla béhem reakce OH
odpovida redukci. _ = (
CHCHOH HCTE He—C
H OH
B reductian
Prlklad 11— - -2 (treat S like Q) - O (elemental 1. o
\ f/ f form) | I."'/
SH,S g + EH:‘I?E (aq) =33 + 2':'?@: + 4H,0,
By p— 2 N
because the
1 is -2 and
the molecula
18 neutral
P\rlllklad ‘ +4 S0, 3 u:oeffiuzienr_x+4:+1‘2
38 + +HNO; & 2SO, +‘NO + 2H,0
0 +1 45 -2 +4 -2 22 2 +1 2
‘ -3 50,4 coefficientx-3 =-12
Step 1: Step2: S. By how much? g t5 +4 = change of +4

" . Which was oxidized?
Oxidation

numbers  Which was reduced?  N. By how much? +f5 tSO +2 = change
0 =




Sekundarni periodicita

Sekundarni periodicita:
prvky periody n+2 jsou obdobou prvku periody n.
Priklad:
1. bézné existuji anionty CIV"O,~a MO, naopak Br''O," je velmi nestaly.
2. bezné existuji PCl; a SbCl;, AsCl; je nestabilni, NCl; a BiCl; neexistuji.

3. NV a AsY maji oxidacni vlastnosti, to neplati pro PY.




Pravidlo osmi

Pravidlo osmi (Abegg 1904) plati pro prvky IV. A - VII. A skupiny:

Suma absolutnich hodnot nejvyssiho kladného mocenstvi a nejvyssiho zaporného

mocenstvi je roven Cislu 8.

Priklad:
Cl: |-1|+|7]|=8 S: |-2|+1]6]|=8
P: |-3]+[5]=8 Si: |-4|+ 4] =8
IA IVA VA VIA VHA VIHA
H 1 N O F
+1 +4 +5 ~1 ~1
vt to to =2
i ~3
P—As S5—-S¢ Cl-1 X¢
+5 +6 Y +8
otk +4 +5 +6
~3 2 +3 +4

+1

3




Group 5A Group 6A Group 7A
004'—|—+7
SO ——46 Cl,0f —+ +6
. r ré . v 7y vrs . o v/ J 2= +5 (101 T +5
Maximalni oxidacni Cislo je u nekovu rovno cislu NOp 450 | 5% 1
skupiny NG -4 | | SOFT 4 €0, - +4
. NO,~ - +3 5,0, - +3 ClO,™ — +3
o ’ ’ o v s v . o ./ NO — 42 S:(jﬁ!- —— +2 =142
Minimalni oxidacni Cislo je u nekovu rovno cislu . wie | s cio- -+
skupiny - 8. 1. st o o
NH,OH - -1 i i S i
N,H, — -2 s —— =2
NH, - -3
Tvori-li prvek slouceninu RH,, potom oxid s nejvyssim oxidacnim Cislem odpovida

R208-n
Priklad:

HCl
H,S
NH,
PH,
CH,
SiH,

cl,0,
$,0,=S0,
N, O,

PO,
C,0,=CO,
$i,0, = Si0,

H,Cl,0, = HCIO,

H,SO,

HNO,

H,P,0, = HPO, = H,PO,
H,CO,

H,SiO,




1 1ot o o 2 40
Periodic Table
3 5.-944 2.01 f h EI 5 10815 12017 14018 1599/ 15.00)|) 20.18
e of the Elements 2T e
e with Oxidation Numbers S S T T
Na |Mg Al1Si|P|S
i ;9.11133 :'_1.11321 44.96))] 47.87])7 50.94}] 52.00[)5 54.94)F 55.85]); 58.93)F 58.69)] 63.55[3] 65.41]3] :9.?23? ;22‘.;43;;;.;23;6‘;;.;5;; +;9+.;;35 ;3.Bn
K|Ca|Sc|Ti|V |CrMn|Fe|Co|Ni|Cu|Zn|Ga|Ge|As  Se
T ;5.4? 7 :?.62 T +;3.914;]¢ :1 .+222 f?;axﬁ -_E‘ :5‘.;1 ”ME;:} q4+3111+321.n? 45+3117122.9; 45&1;-.42 ;_?ﬂl::.ar 47 +f11.4'_f:-; +1314.92 5:.%1;.;-_5;51 Zl-;ﬁ 5;‘1;.-;1 5;‘ :s;u B! 1931.29
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Oxidacni Cislo prechodnych
kovu

3B 4B 5B 6B 7B r—8B— 1B 2B

+6 ) O
+4
O
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lSc Ti V Cr Mn“Fe Co N|l Cu Zn
G 2 h"d

The highest oxidation ...but the group 8B
state for the group transition metals
3B-7B metals is their have a maximum

periodic group oxidation state less
number... than their group
number.

Table 5. The oxidation states of the lanthanide elements
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Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb
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H H He
Pravidlo n + 10
Li | Be BlC|JN]|]O F | Ne
v ’ Na | Mg SilP|lsl|cC Mg Bi | P | S Ar
Neprechodné (s- nebo p-) =1 , ) Ted ‘ —|CN
; L. ., Ca | < B V | Cr | Mn Co| Ni | C Zn |[YGa | Ge | As | Se Br Kr
prka v n_te Skuplne VykaquI [\::‘ Sr P Zr | Nb | Mo | Tc 41 Rh|Pd |Ad |Cd||In | Sn|Sb | Te| I | Xe
obdobné oxidacni stavy jako [ ea [T\l nr|ra | w | re| o] [ ee [ ad] e [fu [oo | o [ o [ ac | ro
pFEChOdné (d') prka V (n Fr | Ra [,\ ThiPalU Bh//Hs Mt |Uun|UudjUub
/7 . v f Db Sg
+10)-té skupiné: e —— A4
La|Ce| Pr {Nd|Pm|Sm| Eu|Gd| Tb | Dy | Ho| Er | Tm| Yb
Ac|Th|Pa| U |[Np|Pu|Am|Cm | Bk | Cf | Es | Fm | Md | No
Mn, Re vs. Cl, Br, |
Cr, Mn, W wvs. S, Se, Te
apod.
Group O I 11 II I Vo VI VI VIII
= b | a b | a b | a b | a b | & b | & b
H i
v kratkt? forme Hez [Li3 Bed B5 Ch TEEE: F O
perIOdICke tabUIky Me i |MNall Mg 12 Al 13 Sitd P15 e C117
JSOU tyto dVOJ'Ce Arilg (K12 Ca20.~ [SC 2] B e V23 Cr 24 M 25 Fe 26, Co 27,
; ° Tu 29l _—"2Zn 30 Ga 3l B 32 533 Se 34 r35|Ni 26
Skupln prVku Er3e [REZ-""|5r38-" | {34 Zr 40 _—~|MNb 41 Mo g2 = ~|Ru 44, Bh 45,
Ag 47 Ed 45 1 49 =14, 50 51 Te 52 | 53 (Pd 46
ZObrazeny Sp0|u' #8504 |Cs 3 B8 S8 ~" o715 Hf 72 Ta 73 W7 Re T Og 70, 1r 77,
Al 79 gE0_—" T181 b G2 i O3 054 — |Pt 78
Engo | — Ratg ALY Th a0 Fa gl uoz

* Lanthanum and the lanthanons

21297 Encyclopaedia Britannica, Ino.




V dlouhé formé periodické tabulky jsou tyto dvojice skupin prvkl oznaceny
stejnou rimskou cislici.

wu--- 5-Block Elememts ---»

Group -» 1A

Period
1

D p- Block Elememts - w

e

i

i-Block Elements B A VA VA

1 114
Rg | Cn  Uut F

115
Llup
(2EE)

- (284) 289

f-Block Elements

57

Lanthanide Series’ La
138.9

89

Actinide Series** Ac
{227)

Periodic table Key

59
Pr
140.9

91

Pa
231

B{Zero)

2
He
4.003

10
Ne
20.18

18
Ar
39.95

36
Kr
43.79

116
Ly s

(293)

63 G4 65 66 67 G3 69
Eu G Th Dy HO Er Tm
1520 157.2 1589 1625 1649 1673 1689
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Oxidacni Cisla a elektronova konfigurace d-prvku
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PERIODIC TABLE OF THE ELEMENTS

showing oxidation number (oN) trends
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Oxidacni cisla a nazvoslovi anorganickych sloucenin

oxida¢ni zakonleni priklady oxidu pomér
¢islo |prid. jména nizev vzorec Aatomi
I -ny oxid dusny NO | 2:1
I -naty | oxid vapenaty |CaO l:1]
[ | -ity | oxid hlinity ALO, | 2:3
IV | -i¢ity |oxiduhlicity | CO, :2
" | -facn?/ Ode fosfor:c'én vy | PO, 0.4
-i¢ny | oxid dusicny N,O,
VI -ovy oxid sirovy SO, [:3
VII -1sty oxid manganisty | Mn,O, 2:7
VIII -1¢ely | oxid osmicely | OsO, 1:4
IX -uty kation tetraoxoiriduty  [IrO,]"

Slavicek P., Kotek J.: Chemické Listy 104 (2010) , 286-288




Oxidaéni gislo
urcuje nazev

Pojmenovavani sloucenin

zakonceni nazvu slouceniny!
Oxidacni Binarni Kyseliny Soli Anionty (-)
Cislo slouéeniny;,
Kationty (+)
| - ny - na - nan = nanovy
] — naty — nata — natan —natanovy
1] — ity - ita — itan — itanovy
v — icity — icita — icitan —icitanovy
Vv —iEny, —i€na, —iEnan, —i€nanovwy,
—ecny - ecna — ectnan —etnanovy
Vi — ovy — ova —an —anowvy
Vil — jsty — ista — istan —istanovy
VI - icely - icela - icelan —icelanovy




Elektronova afinita

= energie, kterda se uvolni (nebo kterou musime dodat) pri pridani jednoho
elektronu k atomu v plynném stavu. Je to energeticka bilance déje, pri kterém
vznika z prvku v zakladnim stavu anion.

Elektrony jsou snadnéji vazany takovymi atomy, jejichz elektronova valencni vrstva
je zaplnéna podobné jako valencni vrstva vzacného plynu.
Prvky s velkou elektronovou afinitou (napf. F, Cl, Br, I) snadno tvori anionty.
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Elektronové afinity klesaji v kazdé skupiné periodické tabulky s rostoucim

Elektronova afinita

atomovym Cislem a rostou v kazdé periodeé s ristem atomového Cisla.
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Elektronova afinita

Existuji dvé diskontinuity v trendu elektronové afinity:

Diskontinuita mezi skupinami IA a IIA. Elektron pridany k II.A prvku prichazi do p-
orbitalu, nikoliv do s-orbitalu. Elektron je tak dale od jadra a podléha repulzi od s-
elektrond.

Diskontinuita mezi skupinami IVA a VA. Skupina VA nema prazdné orbitaly.
Pridany elektron musi prijit do jiz obsazeného orbitalu, coz vede k repulzi.
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Elektronova afinita
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Fajansova pravidla pro iontovou vazbu

lontova vazba vznika

1. maji-li vzniklé ionty stabilni elektronovou strukturu s plné obsazenou kulové
symetrickou vrstvou.

2. maji-li maly naboj,

3. maji-li atomy, z kterych vznikaji anionty, maly atomovy objem a atomy, z kterych
vznikaji kationty, velky atomovy objem.

Nejsou-li tyto podminky splnény, vznika misto vazby iontové polarizovana vazba
kovalentni.

Stabilita iontu — schopnost zachovat si svou elektronovou konfiguraci,
nepodlehnout dalsi oxidacné-redukcni zméné. lon je tim indiferentngjsi,

1. ¢im stabilnéjsi je jeho elektronova konfigurace (vzacny plyn > pseudovzacny
plyn > nepravidelna konfigurace)

2. ¢im mensi ma naboj Na* > Mg?* > Al3* > Si%*

3. ¢im vétsi je atomoveé Cislo atomu, z néhoz vznika kation Cs*> Na*

4. ¢im mensi je atomove Cislo atomu, z nehoz vznika anion F > I




Polarizacni schopnost a polarizovatelnost iontu

Dispozice ke kovalentnim interakcim roste se vzrustajici polarizacni silou kationtu
a/nebo polarizovatelnosti aniontu.

Polarizacni sila kationtul (nestabilni kation ma velkou polarizacni silu, deformuje
elektronovy obal aniontu)

- roste s klesajicim polomérem (Cs* < Rb* < K*< Na* < Li*)

- roste se vzrUstajicim nabojem (Na* < Mg?*< Al3*< Si#*, Fe?* < Fe3*)

- roste s nestabilitou konfigurace (Ca?* < Cu?*)

Polariza¢ni sila kationtu souvisi s hustotou naboje (ndboj iontu/objem iontu).

Polarizovatelnost anionttli (nestabilni anion je snadno polarizovatelny,
deformovatelny)

- roste s rostoucim polomérem (F- < CI-<Br < I)

- roste se vzrUstajicim nabojem (ClI- < S~ < P3~< Si*)

S klesajici stabilitou iontd, tj. se vzrUstajici polarizacni silou kationtu a

polarizovatelnosti aniontu se zvySuje kovalentni charakter (prvky s vysokym
oxidacnim Cislem neexistuji jako ionty, ale jsou soucasti kovalentnich molekul), roste
mira hydratace a hydrolyzy, resp. tvorby komplexut (= snaha rozprostrit svlij ndboj na
vetsi povrch).




Vliv polarizace na zbarveni

bila nazloutla zluta
TI* - bila nazloutla zluta
Hg,?* - bila bila zluta
Hg?* bila bila bila oranzovo-
cervena
Pb2* bila bila bila zluta

o s ser  Ter
n2+

bila bila zluta cervena
Ga3* bila Zluta cervena cerna
As3* bila oranzova hnédocerna cerna




Polarizovatelnost vazby

= vlastnost vazby zmeénit pravdépodobnost vyskytu elektronu v dusledku
pusobeni vnéjSich elektrickych naboju, napf. vlivem iontu v tésném okoli
molekuly nebo pusobenim polarnich molekul rozpoustédla. Obecné
polarizovatelnost vazeb roste s polomérem vazebnych partnera ({.
vzdalenosti valenCnich elektronu od jadra).

O+ O-

Qb+ 8- w8
a3 -

@ If‘

He=i ¥ He=( [ | He=i He =1 l

1" H ki

' [ i F
i " i |




Stopové prvky v horninach

Prvky tvorici zemsky plast (Mantle Rock Forming Elements, MRFE). Zemsky plast
je slozen z minerdlli, jako olivin, pyroxen, anorthit, spinel a granat, tvorenych
predevsim prvky jako Si, Al, Fe, Mg a Ca. Stopové prvky netvori vlastni mineraly a
inkorporuji se do krystalovych mrizek béznych mineralu. To je velmi snadné u prvka,
které jsou nabojem a polomérem blizké hlavnim prvkim, které snadno zapadnou
do krystalové mfizky (napf. Ni v olivinu nebo Cr v klinopyroxenu).

Vétsina prvku je povazovana inkompatibilni prvky. BEhem taveni hmoty zemského
plasté (magmatické procesy) se tyto prvky prednostné hromadi v magmatu a
pripadné migruji, kdyz se magma zméni v horniny (napr. bazalty).

Prvky tvorici zemskou kuliru (Crustal Rock Forming Elements, CRFE). V horninach
zemské kury se hlavnimi elementy nohou, kromé MRFE prvkU, stavat také K, Na a Ti.

Inkompatibilni (hygromagmatofilni) prvky. Vzhledem ke své velikosti, ndboji a
valenci nemohou substituovat prvky tvofici zemskou kOru/plast (viz.
Goldschmidtova pravidla). Inkompatibilni prvky se déli na 2 skupiny: prvky se silnym
polem (HFSE nebo HFS) a lithofilni prvky s velkymi ionty (LILE, LIL nebo LFSE).

Jako hrani¢ni hodnota pro odliseni obou skupin je stanoven pomér z/r = 2,0.

LILE i HFSE se béhem magmatickych procest (taveni hmoty zemského plasté)
chovaji jako inkompatibilni, v post-magmatickych procesech se jejich chovani lisi.
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Periodic Table of the Chemical Elements
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Inkompatibilni (hygromagmatofilni) prvky

HFSE prvky maji maly polomér, velky kladny ndboj (vaznost je 3 a vyssi) a tudiz i
velkou silu elektrického pole (tj. vysoky pomér z/r). Vazba k aniontu je proto velmi
silna. Béhem krystalizace vyvrelych hornin jsou obecné HFSE prvky inkorporovany
do akcesornich fazi, napr. zirkon a monazit, nebo postupné koncentrovany do
rezidualnich pegmatitickych nebo hydrothermalnich kapalin. HFSE prvky jsou
obvykle imobilni a resistentni k metamorfickym a hydrotermalnim zménam. Jejich
obsahy v transformovanych horninach odrazeji jejich zastoupeni v ptvodni horniné
(tak je mozné sledovat puvod hornin s pozménénym slozenim a odliSnym
zastoupenim hlavnich prvku). Patfi sem REE, platinové kovy, uran a thorium,
tetravalentni Hf, Ti, Zr, Sn, a pentavalentni Nb, Ta. Hexavalentni prvky Mo, Cr, Va U
obvykle tvori anionické komplexy a nechovaji se jako kationty.

LILE prvky maji veky atomovy polomér (vétSi nez ostatni kationty) a valenci
maximalné 2. Jsou lithofilni inkompatibilni a obvykle se kumuluji v zemské kure.
Béhem frakcni krystalizace magmatu se LILE prvky koncentruji predevsSim v
kremicitych taveninach, ze kterych se pak inkorporuji hlavné do draselnych silikatd
(alkalické zivce a slidy). LILE prvky jsou mobilni v kapalné fazi a jejich obsah se proto
muUze ménit béhem hydrotermdlnich procest. Tyto prvky tedy mohou poskytovat
informaci o procesech premén (napr. o hydrotermalnich procesech) v zemském
plasti. Patrfi sem prvky s velkym iontovym polomeérem, jako K, Rb, Cs, Sr Ba a Pb.
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Kovova vazba

= valencni elektrony sdileny vice atomy v krystalické mrizce kovu (kovové ionty jsou
obklopeny ,elektronovym plynem®) . Pfitomnost takovych volnych elektron( velmi
dobre vysvétluje vysokou tepelnou a elektrickou vodivost, kovovy lesk, pravidelnou
krystalickou mftizku, nizkou elektronegativitu, tvorbu kationtl, neprthlednost a
dalsi vlastnosti kovu.

Elektrony jsou rozdéleny do nékolika energetickych past a pouze nékteré z nich
maji energii, kterd umoznuje volny pohyb elektronll po strukture. V zavislosti na
mnozstvi elektronl ve vodivostnich pasech se odviji schopnost celé struktury
prenaset teplo nebo elektricky naboj.
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Kovovy charakter
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Vodikové mustky

Vodikova vazba (Casto také vodikovy mustek) je nejsilnéjsi z nevazebnych interakci.
Je podstatné slabsi nez iontova nebo kovalentni vazba, ale silnéjsi nez vétsina
ostatnich mezimolekularnich sil. Vodikovou vazbu tvofi na jedné strané skupina
vodik + silné elektronegativni prvek (kyslik nebo dusik) a na druhé strané atom s
volnym elektronovym parem (kyslik, fluor nebo dusik).

Protoze ma atom vodiku pouze jeden elektron, dojde pri vytvoreni vazby k vyraznée
elektronegativnimu prvku ke znacnému odhaleni jeho atomového jadra, tedy
kladné nabitého protonu. Vznikly parcialni kladny ndboj na atomu vodiku muze
poutat nevazebné elektronové pary okolnich molekul (v pripadé intramolekularni
vazby jde o elektronové pary stejné molekuly).




Vodikové mustky

Vodikova vazba zpUsobuje zvétSeni mezimolekularnich pfritazlivych sil, coz silné
ovlivni fyzikalné-chemické vlastnosti systému (teplotu varu a tani, hustotu, viskozitu,
(vSechny se zvysuji) atd.). Diky vodikové vazbé ma voda H,O teplotu varu 100 °C,
zatimco sulfan H,S, ktery vodikové vazby nevytvafi, vie pfi -60,75 °C.
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Mezimolekulové interakce

Elektrostaticka interakce (Keesomuv efekt): elektrostatické pfitahovani opacné
nabitych pélu polarnich molekul. Aby bylo dosazeno minima energie, budou se dipdly
samovolné orientovat souhlasné. Lze ji vysvétlit skutecnost, ze polarni pevné latky se
rozpousteji v polarnich rozpoustédlech. Je pritazliva i odpudiva.

Indukéni interakce (polarizaéni interakce, Debyeho efekt): interakce typu dipdl-
indukovany dipol. Permanentni dipdl jedné molekuly je schopen indukovat dipolovy
moment v druhé molekule. Pokud permanentni dipdl pfestane pusobit, zmizi také
indukovany dipol druhé molekuly. Energie interakce zavisi na vzdalenosti, velikosti
permanentniho dipolu a schopnosti druhé molekuly se polarizovat. Je pouze
pritazliva.

Disperzni interakce (Londonuv efekt): rozloZeni elektroni v molekulovych
orbitalech nepolarnich molekul neni neménné, ale neustale se velmi rychle méni,
Cimz nastava polarizace dvou elektronovych hustot, takze vznika promenny nebo
oscilujici dipdl. Vzajemna interakce téchto kratkodobych dipolt vede k synchronizaci
jejich oscilaci, coz je podstatou pritazlivych disperznich sil. Tato interakce napriklad
umoznuje zkapalfiovani vzacnych plynd nebo pudsobi mezi vrstvami v grafitu i pfi
stabilizaci dvojsroubovice DNA. Je pouze pritazliva.




Repulzni interakce (Pauliho repulze): je zplUsobena repulzi vzajemné se
prekryvajicich elektronovych hustot a jeji podstatou je Pauliho princip vylu¢nosti
dvou elektronl se stejnym spinem ve stejném elektronovém obalu. Je vidy
odpudiva a jeji velikost roste s klesajici vzdalenosti.

Zavislost :l = '| nezimeleku -"r ehinterake
- ""d'-l:..': anosti » & _-._.'__'. chél .'..:'.l 'l'_:l_'_." I,_q_1|'::| il erer '._;i._" / .-
. . - 1
inferakee sila enerme £ KT mol
L - e r i Jon
i = dipl i r 70

ot = (indukovany dipol) i Eil,

T et I Vi - 5 . 3

I:..-IIIIJI-':-.JII = AT EN N ¥ ¥ | b

Tisn e T 0 da ot a Do somsidis o4 5 ek b L . g . ‘I
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Tvar molekul




Lewisovy vzorce

Elektronova konfigurace mnoha iontt odpovida konfiguraci vzacného plynu.

Oktetové pravidlo: Prvky hlavni skupiny (s a p) pfijimaji, ztraceji nebo sdili
elektrony tak, aby dosahly valenéniho oktetu (osm elektronli ve zcela zaplnéné
valenéni slupce).

+
Napr. elektronova konfigurace obou ¢astic v KCl je: Na Na

K* ma konfiguraci [Ar] Mg: — ~Mg**

Cl~ ma konfiguraci [Ar] :(:): _»{ :.O.: 2-
Dalsi elektrony v atomu se obvykle chemické vazby °
neucastni.

Tyka se pouze prvku 2. a 3. periody.




Pocet sigma vazeb

Pocet sigma vazeb vychazejicich z daného atomu je Ciselné roven poctu atomu

navazanych na tento atom.

Pocet valencnich elektront

Pocet valencnich elektrond je
Ciselné poradi skupiny

Pocet volnych elektronovych part

1A 2A | 3A 4A 5A | 6A 7A 8A

Period

‘Li *Be+ *B+ +C+ *N+ :O-

«eF. °Ne.

‘Na |Mg+| *Al+| *Si+| «P+|2S+|CI%| 2Ar®

number of lone patrs = $

v = pocet valencnich elektrontd daného atomu v zdkladnim stavu (t.j. pred tvorbou vazby).
b = pocet vazeb (vCetné o a 1t vazeb) tvoreného danym atomem.

¢ = naboj atomu (pozor: nemusi souhlasit s ndbojem celé molekuly/iontu).




Formalni naboj

= hypoteticky naboj za predpokladu rovhomérného sdileni elektront v chemické
vazbé. Volné elektronové pary patri k prisluSnému atomu.

Formalni ndboje by mély byt co nejblizsi nule.
Pripadné zaporné formalni naboje by mély byt u atomd s nejvyssi a kladné u

eVvVV/

FC = (€. skupiny) - [(pocCet vazeb) + (poCet nevazebnych

elektronu)l
7 O=N—0: i) Cl—Ne=0"
For CL FC =7 — {1 + 4 = +1 For €, FC =7 — {1 + 6} =0
For N,FC=45-(3+2=10 For N,FC=45-(3+2=10
For O, FC =6 — (1 + 6} = 1 For O, FC =6 -2 +4)=1
H H
. \© @ . ® O
diazomethan C—N=N —=——"— C=N=N
/

/
H H




Pocet cyklli a nasobnych vazeb

(pouze pro N, S, P v minimalnim oxida¢nim stavu N (-111), S(-11), P(-111))

Ekvivalent dvojné vazby (DBE, RDBE) udava pocet cykli a dvojnych vazeb v
molekule (trojna vazba se pocita jako 2 dvojné vazby).

Pro prvky 2. a 3. periody (plati oktetové pravidlo):
DBE=C+Si-1/2(H+F+Cl+Br+1)+1/2(N+P)+1
(atomy O a S pritomné v molekule se do vypoctu nezahrnuiji)

DBE =(6N+2-V)/2 (pravidlo 6N + 2)
N = pocet atomU kromé H a halogend, V = Z Cislo skupiny atomu — ndboj (V = suma
valenci atomU — naboj)

Lever A. B. P. : J. Chem. Educ. 49, 1972, 819-821

Pellegrin V. : J. Chem. Educ. 60, 1983, 626-633

Zandler M. E., Talaty E. R.: J. Chem. Educ. 61, 1984, 124-127
Laws D. A.: Nature 200, 1963, 1202




Cykly a nasobné vazby

Obecny vzorec i pro molekuly s hypervalentnimi atomy.

DBE =1+ 1/2(2 n(v, - 2))

kde n. je pocet atomu daného prvku i a v, je formalni vaznost daného prvku i.

DBE = 1+ 1/2(-g + X n(b; - 2))
kde n, je poCet atomuU daného prvku i a b, je poCet vazebnych elektronu daného
prvku i.

DBE=-a/2+c/2+d+3e/2+2f+1

kde a, c, d, e, f = pocet 1, 3, 4, 5 a 6 valentnich atomu

Badertscher M. et al. J. Chem. Inf. Comput. Sci. 41, 2001, 889-893
Lever A. B. P. : J. Chem. Educ. 49, 1972, 819-821
Pellegrin V. : J. Chem. Educ. 60, 1983, 626-633




Ekvivalent dvojné vazby (DBE, RDBE) muze byt uzitecnou pomuckou pfi odhadu struktury
latek na zakladé sumarniho vzorce, zejména u organickych latek.

120,

Y
<
o

(o2}
o

Double Bond Equivalents
s 3

N
o

0 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100 110 120
Carbon Number

Lobodin V. et al. Anal. Chem. 84, 2012, 3410-3416




TABLE 7-1

Croup

1A

A

VA

Va

Pocet valencnich elektronu

Lewis Dot Formealas for Representative Elements
IED

¥iA  VIIA

Nuniber of
SeCrrees i
vileirce el

Period |

Period 2

Period 3

Si-

Period 4

Period &

Sr !

i

Period 4

Ba:

3

-]';'i-

-['.I;:

Periad 7

Fr -




Pocet vazebnych elektront

Family —)  # Covalent Bonds*
ronenr X' —> 1bond often
Cal::iens : ::‘ — 2 bond often
Ni:':’ien . ;\j- —> 3 bond often
Carbon - é' —> 4 bond always

C, Si




Urcovani Lewisovych struktur

1. Urcit celkovy pocet valencnich elektron( kazdého atomu.

2. Shromazdit atomy kolem centralniho atomu (tj. atomu s nejnizsi
elektronegativitou).

3. Naplnit oktet u atomu vazanych na centralni atom.

4. Naplnit oktet u centrdlniho atomu prirazenim zbylych elektront do nevazebnych
elektronovych parQ, pripadné doplnit ndsobné vazby.

Electron Electron-

Ele- Configu- Dot

ment ration Symbol - Fy A ' @ @
. . N Yv| (te [t

Li [He)2s Lie

e AN o — v — 2
Be [He)2s +Bee S —

B [Hel2s2p'  +Be 0 ¢+ \\4‘ R f
C  [He]sp' +Ce \ \

N [llt-lzsiz;;" \ o A Al N ) | o
@) (He]2s2p" 303 N\ —_—
Ry o [14] [T

Ne  [Hel2s2p" 2Ne:




Priklad: Lewisova struktura NF,

1. N je méneé elektronegativni nez F, tedy N bude centralni atom

2. Spocitat valenéni elektrony: N -5 (2s%2p3) a F - 7 (2s%2p°)
5+ (3 x 7) = 26 valencnich elektron
3. Nakreslit jednoduchou vazbu mezi atomy N a F a doplnit na nich oktet

4. Kontrola, zda je pocet e v této strukture roven poctu valencnich e :

3 jednoduché vazby (3x2) + 10 volnych paru (10x2) = 26 elektront




Priklad: Ze dvou moznych struktur formaldehydu (CH,0O) vyberte pravdépodobnéjsi
z nich. Rozliseni provedte pomoci formalniho naboje jednotlivych atomd.

<
[ | —
H C O H H/C O
-1 +1 : : ,
ce  oe C-4e 2 jednoduché v. (2x2) = 4 formdlninaboj _, .. c_ 4
H C=0 H O-6¢ 1 dvojndv.= 4 na C
2H—-2x1e 2 volné pary (2x2) = 4
1) e celkem = 12 formalni naboj —6- 2- Yx6=+1
na O
0 0 C-4e 2 jednoduché v. (2x2) = 4 o
H\ oo O-6e 1dvojnav.= 4 formalni naboj =4- 0- %x8=0
H/ C =.. 2H-2x1 e 2 volné pary (2x2) = 4 nac
12 e celkem =12

formalni naboj

- _1 -
na O =6- 4- %x4=0

Z hlediska formalniho naboje je pravdépodobnéjsi druha varianta.




HI'L.N. .{'}* correct skeletal structure:

chvo sloeletal siructars . form bonds by painng electrons

- LN L] 'q!l-lf
. HI - L] L] Nl
L] L]
* .. . N H ﬁ - {} form additional bonds by painng electrons,
ar . ) *  attempt to satisfy octet mile for all three atoms
L ] LN L]
N+ *Ne <O, ‘5?
L L] L
.

$ W] —— W] —— ¢y o termminal N is octet deficient BRTRT
+TN=—N=—7O0. central N exceeds an octet not valid!

— 0O move electrons,
e usually in pairs, to

generate valid struchure(s)

vahd! ¢

N
i
N=0! IN=N—QO! valid
i
N

f = ]
valid! (N—

T Q- T
0
O
T
Y
T
I—O—I
HLg
O
T
v
T
T—O—T
O
O
1




Vyjimky z oktetového pravidla

= centralni atom ma jiny pocCet elektronu nez 8. Je-li centralni atom nekov
ze treti nebo vysSi periody, muze byt kolem shromazdéno az 12 elektronu.
Tyto prvky maji nezaplnénou podslupku “d”, kterou mohou vyuzit k vazbé

(hypervalence). .
H o e H SF2
I ™ ]i—“ ° | I oo
H—Na. + B —_— H—N—B—F:
| SN e N
H Fo o E. H :F:
Table 9.7 Lewis Structures in Which the Central Atom Exceeds an Octet
Group 4A Group 5A Group 6A Group 7A Group 8
SiF, PF, SF, CIF, XeF,
Fr o | ‘F: . 130 F: :F:
o F- i F: F: : :
: o X »T 3 »! > » »
F 9 .\.F.: F ?H‘.F': : 5,__‘.':.: r—Cl \"F-: XEE;
:.F.: i :.F.: o ='F_: " :.F.: . :,F,:
SiF, PF, SF, BrF. XeF,
r . 12— . g ve .
iF: AR | R o = 5F w % 5
:'F“'“Si""ﬁ: :.F.-u. .#.F.:l FM .—-.F.: :.F.N.B' .ﬁ.F.: :.F.xxex.F.:
e | ¥ €7 | NF: E7 ] NE E7 | NF: £V
= :.F,: = :_Ei z 1 ’ :.F.: : d




Splnuje oktetové pravidlo

2z Zp
Mitrogen (gs.)  [+] [

Nitrogen™ (v.5.) 0

/\\'

A |k |k L A k[T (A

Nesplnuje oktetové pravidlo

3z 3p
C1 {ground state) 2d

Cl {excited state) [+] [+ [1[+] [{T [ T[]

F F F




Pfiklad: Vyjimky z oktetového pravidla

N — 5e-

NO 0 - 6e NF=Q
1lle
Be — 2e-
BeH, 2H — 2x1e’ HH
de-
.. .. i F: .. ..
) oF oFe
S—6e 6 jednoduchych v. (6x2) = 12
SF, 6F —42e S 18 volnych pard (18x2) = 36
48e- . e celkem =48




Pravidlo 8 — N

Pravidlo 8-N (Hume Rothery 1931): V krystalech, resp. v molekulach, prvka V. —
VIl. skupiny je pocet nejblizsich sousednich atomu 8 - N, kde N je Cislo skupiny
daného prvku v periodické soustavé (atomy si tak doplniuji oktet). Rozdil 8 - N
reprezentuje pocet neparovych valencénich elektron( a tudiz udava pocet moznych
kovalentnich vazeb.

Plati pouze tehdy, je-li spInéno oktetové pravidlo.

Vzacné plyny: existuji pouze v atomarni formeé (8 —N =8 -8 =0).

Halogeny: tvori jednu jednoduchou vazbu (8 — N = 8 — 7 = 1), existuji tedy ve
forme molekul X,.

Chalkogeny: v molekule kysliku O, je jedna dvojna vazba, zatimco atom siry je v
molekule S, resp. v fetézcich —=S-S-S-S- , vazana dvéma jednoduchymi vazbami (8
—-N=8-6=2).

Pentely: v molekule dusiku N, je jedna trojna vazba, fosfor je v molekule P, vazan
tfemi jednoduchymi vazbami (8 - N =8 -5 = 3).

Tetrely: atomy téchto prvkl (napf. C, Si) jsou vazany ¢tyrmi vazbami (8 —N=8-4
=4).




Izoelektronové castice

Izoelektronové castice maji stejnou elektronovou strukturu a stejny pocet
valencnich elektrond.

0=C=0 ‘N=N=0
CO, N,O
- + -
H,C— C— CH, N=N=N
allene azide 10n

Priklad:
1) Na* ma 10 elektront, Ca?* ma také 10 elektrona. Jsou tedy izoelektronové.

2) CO (oxid uhelnaty) ma 6 + 8 = 14 elektronu, N, (dusik) has 2 x 7 = 14 elektronu.
jsou tedy izoelektronové.

3) CH;COCH; a H,CN=NCH; maji tentyZ pocet elektronu, ale riznou elektronovou
strukturu. Tudiz nejsou izoelektronové.




Grimmovo pravidlo posuvu

Grimm (1925): Atom prvku, ktery stoji pred oy Geomp, o Ko ooy
vzacnym vpl\,/nern ol-4 mlnsta (sl<up,|ny IV.A — Neofe 6 7 8 9 10 11
VII.A), méni své vlastnosti slouc¢enim s atomy C N O F Ne Nat
vodiku v poctu n < 4 tak, Ze vznikly komplex se i’ L*l_?i NH OH FH
.. . L ‘L. CH, NH, OH, FH,'
chqya Jakc? ps.eu?loatom, ?nalogllcky prvku, jenz HL, CH NH,OH/
stoji v periodické soustave o n mist napravo. H'|, CH, NH,
C N 0 F Ne Na C N O F Ne
R n, by Y
CH NH OH FH . CH|f, [INH |, |OH  |FH
“'h ‘\ le
CH, NH, OH, FH,* CH; . NH;  |OHy
Y Y
CH, NH, OH.* CH3|  |NH;




Bioisostery: ruzné atomy se stejnou strukturou valencénich elektronu structure
maji podobné biologické vlastnosti.

H — D _F

JOH — _

| | |
_CH, — _O

/U:’IU

Hinsberg’s Ring Equivalents

""N “"N

r’\vNM 2,

c/

Methaphenilene

/‘\/NME

5

Tripelennamine

/Q

Benzene, thiophene and
pyridine are equivalent.
e.g., H;-receptor
antagonisis ...
iripelennamine and
methaphenilene

Monovalent bioisosteres
F, H

OH, NH

F, OH, NH, or CH; for H
SH, OH

Cl, Br, CF;

Divalent bioisosteres

—C=§, —-C=0, —C=NH, -C=C-
Trivalent atoms or groups

—CH=, —N=

—P=, —As=

Tetrasubstituted atoms

| | | |
N* C P*
| | | |

Ring equivalents

Slelets




Teorie hybridizace

= zalozena na predstavé hybridizace (smésovani AO) - opét vychazi z teorie
superpozice stavu = linearni kombinace AO nalezenych resenim Schrodingerovy
rovnice jsou pro umisténi elektronl pravé tak vhodnymi orbitaly jako plvodni AO.
Umoznuje vysvétlit i prfipady, geometrie AO atomO jez vytvareji molekulu
nedovoluje vysvétlit vznik téchto vazeb jednoduchym prekryvem AO

napl. ze 2 energeticky a geometricky rozdilnych AO vznikaji 2 energeticky
degenerované orbitaly, majici stejny tvar, liSi se pouze orientaci v prostoru

Podminky:

* energie hybridizujicich se AO nesmi byt prilis rozdilna
 vhodna symetrie

* vznika tolik HAO, kolik se AO hybridizace ucastni

* odvozeni tvaru jednoduché molekuly vychazi z predpokladu, ze tvar molekuly
je urCovan tvarem HAO na stredovém atomu. Vazby stredového atomu s
ostatnimi vazeb. partnery jsou realizovany prekryvem HAO s AO vazebnych
partnerd.




Hybridizace

H H
4 \
H H C
experiment teorie MO
= (i spd hybridizace
1 T T T T

HYBRIDIZATION

X — = » —

< 2= Zz z
1 /
= <) +_ . + ! +——- =
@, @ y @, y
~x x| X X
s | Bx Py Pz
. Hybridize to form four sp3 hybrid orbitals

¢ -

Sﬁ‘j + + +

- B Wk
Wi g3

& Shown together {Iarge lobes only) &

sp3 \ﬁugs
SP‘?%‘spg
sp3
——oYoYoYe
01001010,
e ) |(D) DO D

sp hybrid orbitals




Hybridizace s G¢asti orbital d

Sméry vyvinu HAO,

Hybridizace  UZité AD Energetické schéma  ndzev geometric- Potet
kého tvaru L
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. P sp 2 {ﬁl BeCl,
Linear
"
% P p sp’ K] K.ﬁ_&_ L_..)'* BF.
120"
Trigonal plana
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|
Trgonal bipyramidal
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Pocet orbitalt zahrnutych do hybridizace

Pocet orbitall zahrnutych do hybridizace (H):

H=(V+M=C+A)/2
kde V = pocet elektronu ve valencni vrstvé centralniho atomu, M = pocet
jednovaznych atomd, C = naboj kationtu, A = naboj aniontu.

Regions of

Electron Arrangement Hybridization
H=2 - sp (1s+ 1p=2) Densiy | |
H = 3 % sz (1S + 2p = 3) 2 linear sp /T\lao"
H=4 - sp3 (1s +3p =4) | i |
3 trigonal planar sp? .\120
Hodnota H je Ciselné rovna
Sterickému Cdislu (steric number,
SN) 4 tetrahedral sp3 109:5f-
90°
trigonal 3 ..‘\ 1
2 bipyramidal sprd ,. -——-{;De
~\9?°
Jain, V. K.: Indian Journal of Applied Research 4, g . octahadial S Fie

2014, 53-55 i




Pocet orbitalt zahrnutych do hybridizace

HP = pocet o-vazeb + pocet volnych elektronovych para -1

HP = hybridisation power

pocet o-vazeb a volnych

elektronovych pard =

sterické Cislo (viz VSEPR)

HP pocet o-vazeb a volnych hybridizace
elektronovych part

1 2 Sp

2 3 sp?

3 4 sp3

4 5 sp3d

5 6 sp3d?

6 7 sp3d3

Das A.: Indian J. Appl. Res. 87, 2013, 594-595




s- a p-charakter hybridnich orbitalu

s-charakter hybridniho orbitalu - hybridni orbital ma vyssi podil plvodniho s-
orbitalu a nizsi podil pivodniho p-orbitalu.

p-charakter hybridniho orbitalu - hybridni orbital ma vyssi podil plvodniho p-
orbitalu a nizsi podil plvodniho s-orbitalu.

electronegativity increases

% s character increases €>
L

sp>d®< sp®d < sp® <sp? < sp

s-orbitaly maji nizsi energii nez p-orbitaly. Vétsi s-charakter hybridniho orbitalu
snizuje energii hybridnch orbitalll a proto se vice podobaji s-orbitalim. Vétsi p-
charakter zvysSuje energii hybridnich orbitall a proto se tyto vice podobaji p-

orbitalim.

valence orbitals

of carbon

A

2p |1

7

Energy, E

2s |T)

sp-hybridized
carbon

____________

sp2-hybridized

carbon

2p | T

_________

sp3-hybridized
carbon

_________________




s-orbitaly jsou blize jadru, jsou vice penetrujici a elektronova hustota je méné
dostupna pro vazbu - proto stabilizuji volny elektronovy par. Disledkem vétsSiho s-
charakteru je mensi repulse, mensi hybridizacni energie a mensi vazebny uhel.
Totéz plati vice versa o vyssim p-charakteru hybridnich orbitald. Nejstabilnéjsi
usporadani je tudiz vyuziti p-orbitall pro vazbu a s-orbitald pro tvorbu volnych
elektronovych pard.

Elektronegativita a hybridizace

s-orbital je nejblize atomovému jadru, vazebny elektronovy par tvoreny s-
orbitalem (ma vétsi s-charakter) je vice pritahovan k jadru - atom vykazuje vyssi
elektronegativitu. Cim je vy3&i s-charakter, hybridniho orbitalu, tim pevnégjii je
vazba.

Orbital Size order : Hybridization =~ x (Pauling)
sp?® >sp? >sp C(sp?) 23
Electronegativity order: c(sp?) 26
sp >sp? >sp® C(sp) 3.1

'generic' C _ 2.5
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Bentovo pravidlo

ElektronegativneéjsSi atomy preferuji vazbu s hybridnimi orbitaly s mensim s-
charakterem a vetsim p-charakterem, které jsou elektropozitivnéjsi.

ElektropozitivnéjSi atomy preferuji vazbu s hybridnimi orbitaly s vetSim s-
charakterem a mensim p-charakterem, které jsou elektronegativnéjsi.

O O

electronegative substituent edat tnis  electronegative substituent
jred T
o e & N
efer U =
19t e e
i =
Pregy, to

be df,
T etteg
=
I am an electronegative I am a less electronegative

hybrid orbital with less s- character hybrid orbital with less or no s- character
electropositive substituent electropositive substituent




Priklad

Axial
. vemon . (pd) .

Fluorid siricity (SF,) eqratarizl {sp)
Molekula SF, ma obsahuje 4 atomy fluoru a 4
volny elektronovy par, hybridizaci sp3d a tvar equatorial

. L : (sp?)
trigonalni bipyramidy (TBP). =

. . . L, eguatorial (sp”)
TBP geometrie zahrnuje 3 sp? orbitaly v ekvatorialni
pozici a 2 pd orbitaly v axialni pozici. e
According to Bent's rule,
Equatorial position sp2 — more s character — will prefer lone pair
Axial position pd —  no s character — will prefer Electroneagtive F




Priklad
Difluorid trichlorid fosforecny (PCI,F,)

Molekula PCI;F, ma obsahuje 3 atomy chloru a 2 atomy
fluoru, hybridizaci sp3d a geometrii trigonalni bipyramidy
(TBP).

TBP geometrie zahrnuje 3 sp? orbitaly v ekvatoridlni pozici
a 2 pd orbitaly v axialni pozici.

According to Bent's rule,
Equatorial position sp2 — mores character — will prefer lone pair

Axial position pd —  noscharacter — will prefer Electroneagtive F




Hybridizace a vazebny uhel ; , 7N
R | i, T
e

Linear

90° +—»

120° +~—— ¥ @
180° ~— rilﬁ
109.5°

Bentovo pravidlo a vazebny uhel

Trigonal bipyramidal
—

orbitals with more %s character — directed towards electropositive substituents

orbitals with less %s character — directed towards electronegative substituents —-

sp3 sp? sp
109.5° o
AN ~120° 180

(H>:<H L/\‘: ¥
H H

H._H
b

H H

Tetrahedral

Y% Be

{vl . I

.

Octahedral
O increases.

O decreases.




Priklad
Methyl fluorid (CH,F)

Molekula ma sp3 hybridizaci jako methan. Protoze vsak rozdéleni s-charakteru
neni, v disledku pritomnosti elektronegativhiho atomu F u vSech hybridnich
orbitall stejnomérné, zméni se i vazebné uhly.

Podle Bentova pravidla orbital s mensim s-charakterem bude orientovan
smerem k vice elektronegativnimu prvku — tudiz vazba C-F ma mensi s-
charakter ve srovnani s C-H vazbami a vazebny uhel se zmensi (experimentalné je
H-C-F 108.2°) oproti vazebnému uhlu v methanu (109.5°).

Protoze s-charakter C-F vazby poklesl, dochazi k narlstu s-charakteru u ostatnich
tfi C-H vazeb, coz vede ke zvétSeni vazebnych Uuhld mezi nimi (experimentalné je
H-C-H 110.2°) oproti vazebnému uhlu v methanu (109.5°).

F

% s character decreases




Hybridizace a délka vazby

Délka vazby — zavisi na podilu s orbitald tj.
klesa v radé p > sp3 > sp? > sp

The six types of carbon-carbon o-bonds

sp®-sp® o-bond sp®-sp o-bond sp—-sp® o-bond
H,C—CHj H;C—C=C—H H
I\ I X H—C= c—c\*— sp”
sp® sp? sp? sp f 'C H
Sp H
sp’-sp? o-bond sp?—sp? o-bond sp—sp o-bond
H H H-C=C—C=C—H
He—Ca—sr"  n-c, M o
, fCH C—Co—sp" sp sp
sp H H C—H
sp* H
-0 /Shorter C-O bond
” /Longer C-O bond
/
H;C

: H__ ,.-"/F_l ;-[1 A ' Vi LH A /— 1.20 A
Plonno o=y H~C=C—H
H N H H™ ™\ H ;
H "'|
108 A 1.08 A 1.06 A
ethane ethene ethyne
Representative bond lengths:
spi-sp? 154 pm {154 &)
spi-sp? 150 pm {1.50 A4
sp-sp 146 pm {1.46 A)
sp<—sp< 147 pm {1.47 Iy
Sp<—sp 143 pm {1.43 &)
Sp—5p 137 pm {1.37 &)
Bond Type Bond Bond Type Bond
length(pm) length(pm)
C-H 107 c-0 143
C=0 121 c-C 154
C=C 133 C=C 120
C-N 143 C=N 138
C=N 116 N-0 136
N=0 122 O-H 96




Bentovo pravidlo a délka vazby

Vazby s veétsim s-charakterem jsou obecné
kratsi.
sp? sp? sp

'z‘ .“ -9

25%'s’ Character 33.33%'s’ Character I 50% ‘s’ Character
Maximum Bond Length Intermediate Bond Length Least Bond Length

Délky vazeb se mohou ménit pritomnosti
elektronegativnich substituentu a
zmeénou hybridizace centralnich atomd.
Pokud molekula obsahuje strukturu X-A--
Y, zaména substituentu X vice
elektronegativnim substituentem, dojde
ke zméné hybridizace centralniho atomu
A a zkracuje se sousedni A--Y vazba.

| T
L C

H [ g v ~F
[

H
C- F length = 1.388 A C- F length =1.358 A
Molecule Average carbon-chlorine bond length
H
H }— Cl 1.783 A
H
Chloromethane
Cl
Hy—Cl 1772 A
H
Dichloromethane
Cl
H}— cl 1.767 A
Cl
Trichloromethane
Cl
C{I: EE}CJ 1.766 A

Tetrachloromethane




Hybridizace a energie vazby

Energie vazby — zavisi na podilu s orbitall tj. roste vifadé p <sp3<sp?<sp

Bond Bond Bond

Energy, Energy, Energy,
Bond kJ/mol Bond kJ/mol Bond kJ/mol
H—H 436 C—C 347 N—N 163
H—C 414 C=C 611 N=N 418
H—N 389 C=_ 837 N=N 046
H—0O 464 C—N 305 N—O 222
H—S 368 C=N 615 N=0 590
H—F 565 C=N 891 )l 142
H—CI 43] C—0O 360 0=0 498
H—Br 364 C=0 736° F—F 159
H—1I 297 Cc—Cl 339 Cl—Cl 243

Br—Br 193
I—1 151




Model VSEPR
(Valence Shell Electron Pair Repulsion)

= model odpuzovani elektronovych pard valencni sféry. Model VSEPR lze aplikovat
pouze u molekul se stfedovym atomem neprechodného prvku. Zalozen na 4
postulatech:

1) Kazdy z daného poctu el. paru (o a n) se snazi zaujmout takovou polohu, aby
jeho vzdalenost od ostatnich byla co nejvétsi. Elektronové pary stfedového
atomu molekuly vazebné (oznacené napr. jako s) i nevazebné (oznacené jako n)
se rozmistuji tak, aby byly co nejdal od sebe a mély tedy minimalni energii v
dusledku slabé repulze.

Vzdjemnd poloha o a n elektronovych pard uruje samotny tvar molekuly.
Pritomnost 1t elektronovych paru je pro uréeni tvaru molekuly bezvyznamna.

2) Vazebny elektronovy par soustredény u vice elektronegativhiho vazebného
partnera zaujima mensi prostor nez u méne elektronegativniho.




3) Nevazebny el. par zaujima vétsi prostor nez vazebny, protoze odpuzuje ostatni
el. pary vice nez vazebny par - jde o extrémni pripad bodu 2)

4) Elektronové pary v nasobnych vazbach zaujimaji dohromady vétsi prostor nez
elektronovy par v jednoduché vazbé. U dvojné a trojné vazby jsou elektronové
pary typu s doprovazeny elektronovymi pary typu p. Vzniklé dvojice (s+p) nebo
trojice (s+p+p) odpuzuji el. pary vice nez samotny par s.

Sterické dislo
Stanovi se z Lewisova vzorce nebo vypoctem

Steric number = no. of o-bonds + no. of lone pairs

nit;E;r hybridization Structure
2 sp linear
3 sp? | trigonal planar
4 sp” | tetrahedral
5 sp2d | trigonal bipyramidal
6 sp>d? octahedral
o pentagonal
7 sp°d” bipyramidal Das, A.: Indian Journal of Applied Research 3, 2013,

594-595




Odhad sterického cisla molekul z Lewisova vzorce

co,

NH,

NH,*

H,CO

sterické Cislo =2

sterické Cislo =4

sterické Cislo =4

sterické Cislo = 3

=C=O
H—$—H
H
H
|
H-N—-H
|
H
H
AN
el
/




VSEPR

Bond Spatial Electron pair Lone pair substitutions
angles geometry geometry
180 @—@—@ -
Linear (sp)
120° .—{ S
Trigonal planar (sp?) Bent

109.5° .‘
Tetrahedral (sp¥) Trigonal
pyramidal

- ==
#

. S
90°, 120°
|

“Sawhorse”

Trigonal bipyramidal (dsp®)

80”

(d?sp®)

Octahedral Square

pyramidal

T-shaped Linear

T-shaped

Square
planar

Linear

Tvary molekul odvozené z modelu VSEPR

Prostorovd orientace Potet elektrono-
elektronovych pdrd | Ndzey tvary Zndzornén( tvaru vjch pérd 6 '
3 molekul
Eﬁﬁ?: Symbol molekuly Y f;i;t::?r:nr
linedrni linedrni 1 | linedrnf 2
Coa—t B—A—18
Lelektro-
ravnostranny lingdrni 1 |lomeny 2 [trojineinfk 3
trojihelnik
e B
-
< I B— B——A B—A
\\_
B B
Jelektro-
tetraedr linedrn( 1 [lomeny 27
P P
\ / ‘D : / e 8
trigondini’ 8 3 | tetraedr 8 4
pyramida
\D \‘/B
A — ~
Yelektro - § 0 . "
nové pdry | AByE 1| AB, 0
==
trigﬂmmf linedrni B 1 [linedrr” g 2 [tvarT 5 3
bipyramida | | [
oR | oR | —8
ABE, % |ABEy B 3 |AByE, A d
deformovany g % | trigondlni B 5
tetroedr I N bipyramida I 8
p—AG I
l"D | ~s
Selektro- 8 8
novych pdrd AByL 1 | Akg 0
oktaedr linedrni 1 |linedrni 2 | tvarT 3
B
fd -8B \Yr B
ABEg 5 |ABE, ' | AB4E, 3
Eiverec 4 |tetragondin 5 | oktaedr [}
. pyramida : i‘
N X~ 8 N ol 8 \n o s
Gelektro- B
novjch pdrtl | AB, Ey 2 [ABgE 1 | ABg 0




VSEPR: odhad tvaru molekuly bez Lewisova vzorce

Pro skupinu resp. molekulu (AX, )™ plati
CN = (v/2)-3n

kde v = pocet valencnich elektront ve slouceniné, n = pocet atomu X (kromé vodiku).
CN = koordinacni Cislo (odpovida sterickému Cislu SN a hybridizaci H).

CN=2 AX,
CN=3 AX;
AX,E
CN=4 AX,
AX,E
AX,E
CN=4 (Ctvercové planarni tvar u komplexnich sloucenin)
CN=5 AX;
AX,E
AX;E,
AX,E;

Lindmark, A. F.: Journal of Chemical Education 87, 2010, 487-491




CN=6 AX,
AX.E
AX,E
AX,E
AX,E

CN AX,

"
~N

2

3

4
(napf. IF,)

Electron regions Electronic Bond
(steric number) geometry angles
2 linear | 807
3 trigonal planar 1 20
4 tetrahedral L5
" trigﬂnal o0=, 1207,
bipyramidal and 1R(F
O)* and
6 octahedral
L 80"

180° Electron Density and Molecular Geometry

N
e o
@ Central atom: A ====l) Bonded pair
fo2 with atorm:
lingar \ Monbonded electron pair: E
BeF,
:4\1200
AX, hent
triangular planar AX;E
BeF, 50,
“,.\1'09.5" ’
Trigunal Angular, Bent
AX, ayramidal AX.E
tetrahedral AXE H 202
CH, NH, z
o axial
g ane
1200¢ 1200 §
e ) ]
equatorial Motice: nonbonded
pairs in equatorial
AX, . axial Seesgw  Plane T-shape
triangular bipyramidal AX,E AX;E;
PCls SF, CIF,

Square pyramidal Sguare planar
AX.E AX.E.
octahedral IF VeF
SFB 5 4

EIDC'(\»
0

Lindmark, A. F.: Journal of Chemical Education 87, 2010, 487-491




Vazebné uhly

Number of Electron pair - - - :
S 1 lone pair 2 lone pairs 3 lone pairs 4 lone pairs
electron geometries:
pairs 0 lone pair
180°
2 X-—=E—=+X
Linear
X LS
l1120° |
E E
3 X e X X z{_}xx
<120°
Trigonal planar Bent or angular
X .I. ..
X, E|3\109° E "E,
4 p4 X " ‘) X XS X
X X <109° <<109°
Tetrahedral Trigonal pyramid Bent or angular
X <90°X X . o
)E". |,)S_J0 X 'f'l ' o |~3<_90 . 11%0
. 120 {,E X <120 LE—. ETX BT
x¥ | x¥ | I
X X X X
Trigonal bipyramid |Sawhorse or seesaw T-shape Linear
X 90° X <90° . X X 180°
X”a h‘x X 4, I~:=‘X X"'. I c“x O.J.I I \\.o -.f' % .o
E <900 E 900 E . - E . : - E . )
X . .e x <90° X
Octahedral Square pyramid Square planar T-shape Linear




Polarita molekuly, dipélovy moment

Dipolovy moment molekuly = vektorovy
soucet vSech vazebnych dipolld. MUze byt
nulovy, i v pripadé nenulovych vazebnych
dipol( které se navzajem kompenzuiji
(napf. SF, SiF,, CF,, ...)

N nét dipale Mt dipele
et = 1.B5D

_ N

[
.

iy TRdE CHgl TR, Il

TABLE 10.3 Common Cases of Adding Dipole Moments to Determine

Whether a Molecule Is Polar

MNonpolar
o TN
Two identical polar bonds
pointing in opposite directions
will cancel. The molecule is
nonpolar.

Nonpolar

|

s .
i =

' A
Three identical polar bonds
at 120° from each other will

cancel. The molecule is
nonpolar.

Polar

i T
o

-

¢

Three polar bonds in a trigonal
pyramidal arrangement (109.57) will
nol cancel. The molecule is polar.

&

Two polar bonds with an angle
of less than 180° between them will
not cancel. The molecule is polar.

Four identical polar bonds in a
tetrahedral arrangement (109.5°
from each other) will cancel.
The molecule is nonpolar,

Note: I all cases where the polar
bonds cancel, the bonds are
assuned o be identical,

{f emie or more of the bonds are
different than the other(s),
the bovads will naf camcel
and the melecule is polar.




