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Predmluva

Ucebni text, ktery dostavédte do rukou, je piednostné uréen posliuchacam prvniho ro¢niku
bakalérského studia programu Chemie, obori Chemie v prirodnich vedach, Chemie Zivotniho
prostedi a Chemie se zamérenim na vzdélavani a dale programu Biochemie. Studijni pomicka
vychazi z mnoha lety pouZivani oveérenych skript Anorganicka chemie | autora Z. Micky al. LukeSe.
Jejim hlavnim cilem je sezndmit posluchage chemickych obora Prirodovédecké fakulty UK v Praze
s teoretickymi ¢astmi anorganické chemie, ma slouzit posluchactim jako vhodny dopliikovy text
k z&kladnim prednaskam a pomoci pii priprave k dil¢i, bakaldiské piipadné i magisterské zkousce.

Vybér témat, kterd jsou do skript zafazena, je dan i tim, Ze v 1. ro¢niku PiF UK probihgji
soucasné s vyukou anorganické chemie i piedndSky z obecné chemie. Proto je ucebni text zaméien
pouze na oblasti (stavba atomu, vazba a stereochemie molekul, stavba pevnych latek, reakce
anorganickych slouc¢enin), jejichz znalost je nezbytna pro hlubsi pochopeni souvidosti a fakti, které
bezprostiedné piindSi dalSi ¢ast vyuky anorganické chemie, jgi systematicka ¢ast. Ucebni text z vyse
uvedenych diivoda proto nezahrnuje fadu dalSich dilezitych témat (stavba atomového jadra, skupenské
stavy latek, reakéni kinetika, zaklady termodynamiky, fazové rovnovéhy, zaklady el ektrochemie apod.),
které jsou nplni vyuky obecné chemie.

Ve snaze vysvétlit co nejpristupnéji zékladni pojmy teoretické ¢asti anorganické chemie
Z pohledu soucasného poznani je rozsah pomicky sice ponékud veétsi nez rozsah latky pirednaSené,
ale na druhé strané umoziiuje zgemcam hloubgji a ucelengji proniknout do problematiky zakladu
anorganické chemie. A toho chtéli autori textu také dosdhnout.

Podékovani

Priprava kazdé uc¢ebni pomucky vyZaduje i pomoc fady dalSich spolupracovniki, jejichz z§em
a ochota prispivaji k Uspésnému dokonéeni prace. Autoii proto dékuji svym spolupracovnikim
za kritické posouzeni a zhodnoceni ptivodniho textu, piedevsim RNDr. V. Haberovi, CSc. (kap. 2, 3, 5)
aprof. RNDr. J. Loubovi, CSc. (kap. 4). Za cenné piipominky k novému upravenému vydani patii dik
doc. RNDr. J. Dianovi z MFF UK. Navydéani se vyrazné podileli fadou cennych piipominek a doporuceni
i recenzenti doc. RNDr. J. Cipera, CSc. aing. A. Motl, CSc. Podékovani dédle patii i dal$im spolupra-
covnikam z katedry anorganické chemie PiF UK v Praze a za podporu a pochopeni i rodindm autori.
Diky pochopeni a svoleni autora bylo mozné vyuzit pii piipravé skript jako predlohy rfady obrézki
Z ucebnice J. Klikorky, B. Hjkaa J. Vatinského ,, Obecna a anorganicka chemie” a monografie I. Krause
»ruktura a viastnosti krystalii“. Za piepsani textu patii podékovani L. Frantové a A. Zlesakove.
Zavérem, i kdyZ ne v posledni fadg, autori dekuji Dr. L. Vanekovi a RNDr. V. Zbrankovi zatechnicky
naro¢né zpracovani piredloh skript ajejich kone¢nou piipravu k vydani.

Praha, unor 2007 zaautory Zdengk Micka



1. Uvod

1. 1. Soué¢asna anorganicka chemie

Chemie jako ostatni piirodni védy (fyzika, biologie, geologie, astronomie g.) se na rozdil
od véd humanitnich (prévni védy, filosofie, historie apod.) zabyva studiem zakonu, podle kterych
piirodni probihagji. V systému prirodnich véd pak |ze chemii definovat jako védni obor, ktery se
piredevsdim zaméiuje na studium déju, pii nichz dochézi k latkové vymeéng, t.j. kdy z vychozich latek
vznikaji latky nové s odlisnymi fyzikdlng-chemickymi vlastnostmi. Chemie ma proto v systému
piirodnich véd nezastupitelné postaveni, piedevSim pri piipravé novych latek s poZadovanymi
vlastnostmi.

PrestoZe je anorganick& chemie nejstarsi chemickou disciplinou, vzbuzuje v oblasti cistého
i aplikovaného vyzkumu stale vzrastgjici zdjem a jeji vysdedky nachézeji Sroké a mnohostranné
uplatnéni nejen v nejraznéjsich oblastech pramysdlu, ale prispivaji i k rozvoji chemie jako védniho
oboru. Anorganicka chemie se piedevSim zabyva chemickymi pochody, které se tykaji chemickych
prvka a jejich sloucenin. Dnes bychom stéZi nadli prvek, ktery neni z ngjakého hlediska vyznamny
aproto sam nebo jako soucéast sloucenin zkouman. Pozornost je soustiedéna na latky s vyznamnymi
fyzikdlnimi vliastnostmi, piedevSim keramické materidly, skla, stavebni hmoty, latky pro elektrotech-
niku a produkty metalurgickych procesii. Anorganicka chemie prispélai k vyrobé a vyuZiti atomové
energie. Velmi rozsdhlou a perspektivni soucéasti oboru je dnes oblast koordinagnich slou¢enin, ktera
vyznamné prispivak rozvoji bioanorganické chemie a oblast organokovovych sloucenin

Pokroky dosazené v posednich padeséti letech vyvedly anorganickou chemii ze stadia, kdy
byla souborem c¢asto libovolné vybranych faktd, uvedenych do urcitych souvidosti jen na zakladé
periodického systému. Moderni anorganicka chemie sice zistdva do jisté miry popisnou a zobrazujici,
popisy viak stéle vice nabyvaji kvantitativniho charakteru. Dnes jiZz neni mozné vykladat anorga
nickou chemii z historického hlediska. Vyklad musi odpovidat nejnovéjsim teoretickym a fyzikané
chemickym poznatkam. Tento pristup je navic snazsi a védomosti, které studenti na jeho zéklade
Ziskaji, jsou trvalgjsi.

1. 2. Napli skript a doporuceni ¢tenairam

Vyklad teoretickych ¢asti anorganické chemie, ktery je ndplni tohoto ucebniho textu, je
zaloZen na kvantové mechanickém popisu atomu a vystavby jeho elektronovych obalt (kapitola 2).
Tento piistup umoziuje vyklad vazby za vyuziti dnes nejrozsirengjsi predstavy, tzv. teorie mole-
kulovych orbitali. Vyklad vazby dale zahrnuje pasdze, které vysvétluji zékladni zakonitosti stavby



molekul, napiiklad jejich tvary a symetrii, iontovou vazbu jako pripad extrémng polarizované vazby
kovalentni, vazebné poméry v tuhych latkach i dabsi silové pasobeni mezi molekulami v konden-
zovanych fézich (kapitola 3).

Cetné anorganické latky jsou latkami krystalickymi. Proto soucasny rozvoj metod studia
krystalové struktury vyZadoval, aby byl do skript zafazen i stru¢ny vyklad pevného stavu, piedevSim
krystalografickych a krystal ochemickych zakonitosti (kapitola 4).

Pouzity popis atomi a molekul, t.j. jednoho nebo vice kladnych jader obklopenych oblakem
elektroni nazorné ukazuje vysdedky, jeZz dosdhla kvantova mechanika v poslednich osmdeséti letech
svého rozvoje. VSechny soucasné poznatky a vyvoj nasveédéuji tomu, Ze se dnedni kvantové mechanic-
ké predstavy ani model atomu v nejblizsi dobé podstatnéji nezmeéni. Spise |ze piedpokladat, Ze blizsi
poznani vazebnych vlastnosti atomt a molekul vyrazné prispéje k rozvoji jedné z nejaktudngjSich
oblasti anorganické chemie, studiu reakci anorganickych sloucenin, predevSim z pohledu jejich
mechanizmi (kapitola 5).

Bylo by omylem se domnivat, Ze kterémukoliv odvétvi chemie 1ze porozumét zvladnutim
piislusné teorie bez dostate¢né znalosti fakti. Proto na tento dil skript, ktery obsahuje stru¢ny vytah
nekterych teoretickych ¢asti anorganické chemie, navazuje vydani druhého dilu, vénované
systematické anorganické chemii.

Nejlepsim zptisobem, jak pochopit teorii, je jgi aplikace. Zde |ze s vyhodou vyuzit skript
autora Z. Micky, D. Havlicka, 1. LukeSe, J. Mosingera a P. Vojtiska ,, Zakladni pojmy, priklady
a otazky z anorganické chemie", ktera byla vydana opakované nakladatel stvim Karolinum (1995, 1998,
2002, 2003, 2005). Tato ucebni pomicka je vénovana zakladim stavby atomu, chemické vazby,
krystalografie a krystalochemie a umoZziiuje posluchacam, aby s osvojili zakladni pojmy teoretické
anorganické chemie pri feSeni praktickych prikladi a problémi.

Soucésti skript ,, Teoretickd anorganicka chemie” je struény seznam odkazi na literaturu, ktery
je v tiidéni podle jednotlivych kapitol uveden na konci skript. Ctendti umozni, aby mohl rozsiiit své
znalosti tématu a poskytuje i celou fadu dalSich vhodnych priklada k procvi¢ovani. Citovana je
predevsim literatura, ktera poskytuje vyvazeny pohled na jednotlivé ¢asti textu, pricemz byla dana
piednost u¢ebnicim a monografiim pred pavodnimi pracemi.

1. 3. Symboly a zkratky

Pro Gsporu mista a vétsi srozumitelnost textu se ve skriptech misto nazva ¢asto pouZivaji sym-
boly avzorce. Nejcasteji se vyskytujici symboly jsou uvedeny v pirehledu na nasledujici strang.

V textu jsou pouZity i nekteré zkratky orbitali: AO — atomovy orbital, MO — molekulovy
orbital aHO — hybridni orbital, hrani¢ni orbital

Vyznam ostatnich symbolt a zkratek je uveden na piislusnych mistech v textu.
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aktivita, Bohriv polomér

nukleoveé ¢ido, A. el ektronova afinita

molarni koncentrace, rychlost svétla

disociatni energie

elementérni naboj

energie, elektrodovy potencidl (vZdy sindexem); Ey miizkova (miiZzova) energie
sila, Faradayova konstanta

Gibbsova energie

Planckova konstanta; 7 = h/2n

entalpie

intenzita el ektrického pole, ioniza¢ni energie

rovnovazna konstanta; K,, Kg disociaéni konstanta kyseliny, zasady;

Ky iontovy soucin vody; Ky hydrolyticka konstanta

vedlgj i kvantové ¢idlo, délka vazby

kvantové ¢islo celkového orbitalniho momentu

hmotnost; m magnetické kvantové ¢islo; mg spinové kvantové ¢islo

hlavni kvantové ¢islo, latkové mnoZstvi, pocet ndboja pii elektrodové reakci
hybnost, tlak

elektricky naboj

polomér

radiani slozka vinové funkce, plynova konstanta, elektricky odpor; R, Rydbergova konstanta

celkové spinové kvantoveé ¢islo, entropie

¢as, teplotave °C

absol utni teplota; T, teplota varu; T, teplota tani
elektrické napéti

rychlost

potenciani energie

uhlova slozka vinové funkce

protonové (atomoveé) ¢islo, Zg efektivni ndboj jadra
elektricka polarizovatel nost

permitivita; &, permitivita vakua

meérna (specificka) vodivost

vinova délka

magneticky moment; x4, permeabilita vakua
frekvence; v vinocet

el ektrostaticky parametr

hustota

elektronegativita

vlinova funkce



1. 4. Fyzikdlni veli¢iny ajgich jednotky

V textu jsou pouZity fyzikdni veli¢iny a jim odpovidgjici jednotky, které vychazeji ze sedmi
z&kladnich veli¢in mezinarodniho systému Sl uvedenych v tab. 1.1.

Tabulkal.l. Zakladnijednotky S|

Fyzikalni veli¢ina Symbol veli¢iny Nazev jednotky Symbol jednotky
délka I metr m

hmotnost m kilogram kg

¢as t sekunda S

elektricky proud I ampér A

teplota T kelvin K

|atkové mnozstvi n mol mol

svitivost IV kandela cd

Na zékladé jednotek uvedenych v tab. 1.1 byla odvozena fada dalSich jednotek, z nichz nekteré
jsou také soucasti skript. Jejich seznam spolu s definicemi je uveden v tab. 1.2.

Tabulkal.2. Odvozenéjednotky Sl sezvla&tnimi nazvy

Fyzikalni veli¢ina Symbol veli¢iny | Nazev jednotky | Symbol jednotky | Definice
kmitocet (frekvence) | v hertz Hz st

sila F newton N kgms?
energie E joule J Nm

vykon P watt W Jst

tlak P pascal Pa Nm?=Jm?
el ektricky naboj Q coulomb C As

el ektrické napsti U volt \Y; JAts?
elektricky odpor R ohm Q VAT

el ektricka vodivost G siemens S ot

Rada veli¢in (ionizaéni energie, elektronova afinita apod.) je vyjédiena v jednotkéch eV, které
jsou pro charakterizaci vlasthosti atomu a molekul v nekterych pripadech vhodnéjsi. Prepocet 1ze
provést podle vztahu 1 eV = 96,485 kJ - mol ™.



Soucdsti textu jsou i nekteré dil eZité konstanty, které jsou shrnuty v tab. 1.3.

Tabulka1.3. Hodnoty nékterych fyzikalnich konstant (€iselné Gidaj e jsou udany na 5 platnych ¢&islic)

Fyzikalni konstanta Symbol Hodnota

rychlost svétlave vakuu c 2,99792452-10° ms™
permeabilita vakua Lo 4n-107 JSCPm™
permitivita vakua & 8,8542-10"2 J*C?*m™
atomova& hmotnostni jednotka u 1,6605-10%" kg
Planckova konstanta h 6,6262-10* J-s
plynovéa konstanta R 8,3143 JK™* mol™
Faradayova konstanta F 9,6487-10* Cmol™
Rydbergova konstanta R, 1,0973-10" m™
Bohriiv magneton B.M. 9,2741-10* A m?
Avogadrova konstanta Na 6,0220- 10 mol™

1. 5. Tabelace ¢iselnych hodnot a vyjadirovani vektor

Zbyte¢nému opakovani jednotek v tabulkach bylo zabranéno tim, Ze jsou uspoiadany takovym
zpusobem, aby bylo moZzné do sloupct uvadét pouze éiselné hodnoty. V piipadé, Ze tabulky charakte-
rizuji pouze jednu veli¢inu, piislusna jednotka je uvedena v nadpisu tabulky. Obsahuji-li tabulky vice

fyzikdlnich veli¢in, je uveden jejich symbol, ajednotka je vyznacena pod Sikmou ¢arou.

Neékteré fyzikani veliciny pouzité ve skriptech maji charakter vektora. K uréeni téchto veliéin
je tieba znat negjen jejich ¢iselnou hodnotu a merici jednotku, ale i smér. Vektory jsou v textu

i obrézcich oznageny polotuénou kurzivou, napt. t.
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2. Struktura atomu

Dnedni vysvétleni vzniku atomi je zaloZzeno na piedstavé tzv. velkého tiesku. Priblizné
pied 15 biliony let byla veskerd hmota vesmiru koncentrovana do bodového prostoru, ve kterém
dodo k obrovské explozi. Pri teplotach okolo 10° K pritom vznikla fada elementarnich &astic
(mikrogastic), které mély prilis vysokou kinetickou energii nato, aby se mohly mezi sebou sdruzovat.
AZ pozdgji, pii ochlazovani vesmiru diky jeho expanzi, se zacaly v dasedku tzv. silnych sil kratkého
dosahu vytvéret interakci protond a neutroni jadra atomu. P dalSim poklesu teploty se uplatnily
elektromagnetické sily mezi elektricky nabitymi jadry a elektrony, coz vedlo ke vzniku atomi.
Dnes atomy tvori vice nez 100 prvki, které jsou sloZzeny z elementarnich éastic. Zakladni vlastnosti
nekterych elementarnich ¢astic jsou uvedeny v tab. 2.1. Jak jiZ bylo fe¢eno, jadra atomi jsou sloZzena
Z protona a neutroni, které se spolecné nazyvaji nukleony. Pocet nukleoni v jédie udéva nukleové
(hmotnostni) ¢islo, A, které umoZziuje rozliSovani izotopi, t.j. atomt, ktera maji stejna protonova
cidaalisi se v poctu neutront. Pocet protoni v jadie udava protonové (atomové) ¢islo, Z. Vzhledem
k tomu, Ze atomy na rozdil od ionti jsou castice elektroneutrdni, ¢iso Z rovnéz vyjadiuje pocet
elektroni atomu, které vytvaieji atomovy obal.

Tabulka2.1. Prehled nékterych elementarnich éastic

cadtice symbol hmléltir:jgs\t/é/‘ kg hmccv)tigc;stni naboj / C spin
proton P 1,673-10% 1 +1,602-107%° 1/2
neutron n 1,675-10% 1 0 1/2
elektron e 9,109-10% 0 -1,602-107" 1/2
foton 14 0 0 1
neutrino v ~ 0 0 1/2
pozitron e’ 9,109-10°* 0 +1,602 107" 1/2

Pro chemii, ktera se piedevSim zabyva pripravou novych latek a studiem jejich vlastnosti, je
z&kladnim Ukolem dokonalé objasnéni struktury elektronového obalu atomu. Znalost z&kladnich
zakonitosti elektronové struktury atomu umoziuje usporadani prvkia do uceleného systému a vede
k pochopeni celé rady jgjich vlastnosti. Elektronovy oba atomu, predevsim jeho vnéjsi ¢ast (valeneni
vrstva), rozhodujicim zpasobem uréuje vazebné moznosti atomu a tim preduréuje i vlastnosti
vznikgicich latek. Proto bude Gvod této kapitoly vénovan charakterizaci elektronové struktury atomu
za vyuZiti neékterych zé&kladnich predstav kvantové mechaniky. Pojeti vykladu bude zaméieno
piredevsim na kvalitativni postiZeni problému. Pritom budou vyuZivana spiSe schématicka znazornéni
nez piisné matematické postupy.
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2. 1. Struktura eektronového obalu atomu vodiku

V&echny neutrdlni atomy s protonovym cislem Z maji Z elektroni, jejichz celkovy zaporny
naboj je zcela kompenzovan pozitivnim ndbojem jadra. Elektrony jsou piitom elektrostatickymi silami
piitahovany jédrem, v piipadé viceelektronového atomu v3ak dochazi i k vyraznému odpuzovani
eektront mezi sebou. Chceme-li proto popsat elektronovou strukturu atomu, je vhodné se nejdiive
vénovat vodikovému atomu, ktery ma pouze jeden elektron a vzgemné odpuzovani elektrona neni
nutné uvazovat. Pak |ze vyuZit ziskané predstavy o stavbé tohoto atomu k pribliznému popisu
struktury atomu viceelektronovych. Vzhledem k tomu, Ze elektronovou strukturu atomi je vhodné
popisovat v pojmech kvantové mechaniky, je nutné se negjdiive zminit o nékterych zakladnich
piredstavach této teorie.

2. 1. 1. Z&kladni principy kvantové mechaniky a

Z&ladni predstava kvantové mechaniky vychazi
Z poznani, Ze castice mohou mit vlastnosti vinové,
tj. z predstavy vlnové-korpuskularniho dualismu. Podle
této predstavy céstice jako elektron v atomu je nutné
popsat vinovou funkci , ktera je matematickou funkci
polohy soufadnic X, y, z a ¢asu t. VInova funkce pritom
uréuje rozmisténi elektroni v atomech atim je i zékladem

k vykladu vlastnosti atomi a slou¢enin. Nuthost spojeni
gastic s vlnami, pozdgji vinovymi funkcemi, poprvé
vyslovil francouzsky fyzik L. de Broglie v roce 1924.
Navrhl, Ze podobné jako pro foton plati podle zakona
0 ekvivalenci hmoty aenergiei pro ¢astice vztah:

Obrézek 2.1. VInové funkce volné se pohybujici
¢astice. KratSi vinovad délka odpovida vétsi
hybnosti &astice (a), delsi vinova délka mensi

p=nh/a (2.1) hybnosti (b)
Vinova délka 4 (vzdaenost dvou vrchola viny) je tedy neprimo imeérné hybnosti ¢éstice p (soucin
hmotnosti a rychlosti). Konstanta h je nazyvéna Planckova (h = 6,626 - 10°* Js) a byla zavedena
pii popisu elektromagnetického zéreni absolutné ¢erného télesa M. Planckem. Z uvedeného vztahu
vyplyva, Ze vétsi hybnost ¢éstice odpovidéa kratsi vinové délce jgi vinové funkce (obr. 2.1). Vztah byl
potvrzen experimentalné C. J. Davissonem a L. H. Germerem (1927), kteti Zjistili, Ze proud rychlych
elektront dopadajici na krystal podiéhd difrakci, ktera je typickou vlastnosti vin. Poznatek, Ze hmota
ma vlastnosti vin byl vyuZit v technice elektronové difrakce, kde potencidlni rozdil 40 kV je vyuZivan
k urychleni elektront na rychlost, pii které maji vinové délky okolo 5 pm. Difrakéni obraz ziskany
pii prachodu svazku elektront plynnym vzorkem nebo vznikly odrazem nakrystalu je pak analyzovén
adlouzi k ziskani vazebnych délek a dhl, t.j. pii uréovani struktury latek.
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Princip neur ¢itosti

Dudedkem vinového charakteru hmoty je skutecnost, Zze neni mozné soucasné presné urdit
polohu a hybnost ¢astice. Tento zavér je vyjadien kvantitativné principem neur ¢itosti, navrzenym
W. Heisenbergem. Podle uvedeného principu plati vztah:

Ap-AX > 7 (2.2)

kde 7 = h/2r. Z omezeni velikosti zdola soucinu Ap - Ax vyplyva, Ze ¢im mensi je Ax, tim vétSi musi
byt Ap. Cim presngji tedy uréime polohu ¢éstice (AX), tim nepresngji je uréena piisludné slozka jejiho
impulsu (Ap) nebo naopak. Zde je nutné zdiraznit, Ze neurcitost neni dusledkem chyb zpasobenych
nepiesnosti méteni, ale Ze jde o neurcitost principiani. Podobné i nepresnost pro uréeni energie AE je
Heisenbergovym vztahem spojena s nepiesnosti uréeni ¢asu At:

AE - At > 7 (2.3)

Izolované atomy v3ak maji vnitini strukturu, kterd neni funkci ¢asu. Casova souradnice existence
atomu mize byt uréena s libovolnou (i nekone¢nou) nepresnosti (At — o). Vztah neuréitosti v tako-
vém pripadé pripoudti plné urcit energii jeho stacionarniho stavu. Z tohoto davodu |ze velmi piesné
ur¢it energie hladin, na nichZ se elektrony v potencidlovém poli jadra atomt vyskytuji. Pro chemii
vyplyva z principu neurcitosti duleZity zavér, Ze nelze elektronu prisoudit presnou obéZnou dréhu,
na které by se pohyboval kolem jadra. Takovy planetarni model byl navrzen E. Rutherfordem,
objevitelem jadra atomu a vyuzit N. Bohrem, jako z&klad pro model atomu vodiku. Bohrova predstava
elektronu obihgjiciho kolem jéadra vSak vyZaduje moznost soucasného piesného stanoveni polohy
ahybnosti elektronu. Princip vylu¢nosti tuto moznost atimi planetérni model atomu vodiku vylucuje.
Predstavu obihgjicich ¢astic Ize vyuZit napiiklad pro velké hmotné objekty jako planety, ale pouze
za piredpokladu, Ze nebudeme uvazovat moznost soucasného presného uréeni jejich polohy a hybnosti.

Schrddinger ova rovnice

Revolucni piedstava o vinové povaze castic vedla rakouského fyzika E. Schrodingera
v roce 1926 k formulaci rovnice, jgiZz feSeni vede ke skutecné vinové funkci. V piipadé feSeni
Schrédingerovy rovnice pro volnou ¢éstici, napiiklad elektron ve svazku paprski, existuje reSeni
pro libovolnou vinovou délku. V piipadé ¢astice umisténé v malém prostoru nebo vézané k prita
hujicimu jadru (elektron v atomu), |ze feSeni ziskat pouze pro jisté energie. To znamend, Ze energie
takovychto ¢astic jsou kvantovany nebo-li omezeny na diskrétni hodnoty energie. Toto kvantovani ma
v chemii rozhodujici vyznam, protoZze popisuje stabilni stavy atomt a molekul a uréuje charakter
chemickych vazeb.

Schrédingerova rovnice je zékladem pro popis elektroni vazanych v atomech a molekuléch.
PrestoZe neni nutné se zde zabyvat explicitnim feSenim tohoto vztahu, je vhodné se zamyslet nad tim,
co rovnice predstavuje. Pro jednoduchy piipad ¢éstice o hmotnosti m pohybujici se v jednorozmérném
prostoru s potenciani energii V, ma Schrédingerova rovnice tvar
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h? d%
-— ——+Vy=E 2.4
T v v (2.4)
Ackoli mazeme tento vztah uvaZzovat jako zékladni postulét, |1ze odvodit, Ze jeho prvni ¢len Umérny
d?y ! dx, je kinetickou energii &astice. Pak |ze fici, Ze vztah (2.4) celkem jednodude v kvantové
mechanickém pojeti vyjadiuje skutecnost, Ze celkova energie ¢éastice E je souétem jeji kinetické
apotencidni (V) energie.

Kvantovani fyzikalnich veli¢in
Jednoduché vysvétleni, jak kvantovani energie 4 /\

vyplyva z Schrodingerovy rovnice lze ziskat, jestlize \/

uvazujeme ¢astici v jednorozmérném prostoru s konstantni

potencidlni energii mezi dvéma neprostupnymi sténami,
tzv. potencidlové jame. VInova funkce odpovidgjici tomuto

A\
4

uzlovy bod

systému je podobna chovani houslové struny: jgi hodnota

Energie —=
w

musi byt nulova ve sténdch; mezi sténami vinova funkce
odpovida stojatému vinéni s poétem palvin, ktery je nutné
vyjadiit celym ¢islem n (obr. 2.2). Pro celkovy pocet pil-
vin n délka vinové funkce A musi odpovidat:

A=2L/n, (2.5)

1

kde L je vzdaenost mezi sténami potencidlové jamy.

. . 0 X L
Vhodnym fteSenim Schrodingerovy rovnice pro takto

umisténou ¢astici jsou viny, které 1ze matematicky popsat  Obrazek 2.2. Energie éty¥ nejnizsich hladin
¢astice v jednorozmérné potencidlové jamé.
Hladiny charakterizuji vinové funkce s vinovymi
délkami 2L, L, 2/3L a 1/2L

vinovou funkci
o 21X . nNmX
= sn = sn , 2.6
7 P’ 1 (2:6)

kde n = 1,2, ... Cido n je ptikladem kvantového &igla, t.j. celého ¢&isla, které oznacuje vinovou
funkci. Obecné ¢islo n ur¢uje dovolené hodnoty jistych viastnosti systému. Pro jednorozmérny systém
postacuje k popisu vinové funkce pouze jedno kvantové ¢islo.

VInova funkce sn=1 na obr. 2.2 vychazi z nulové hodnoty ve sténach potencidlové jamy
(pfi x=0 a x=L) a nabyva v ceém prostoru kladnych hodnot. VInova funkce s n=2 je kladna
pro 0 < x< 1/2L, prochazi nulou ve stfedu jamy a je zapornd v ¢asti /2L < x < L. Bod, ve kterém
vlinova funkce prochézi nulou se nazyva uzlovy bod. VInova funkce s n = 1 uzlovy bod nema, funkce
s n =2 mauzlovy bod jeden. Obrézek ukazuje, Ze pro n = 3 existuji dva uzlové body apron =4
uzlové body tti. Poget uzlovych bodu tedy obecné nabyva hodnot n—1. Dovolené energie éastice pak
jsou dany vyrazem
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E = Lhzz n=12,.. 2.7
8 mL
Je ziggmé, Ze obdobné jako vinova funkce i kvantové ¢ido n uréuje dovolené energie systému.
Z chovani ¢astice v potencidlové jameé |ze odvodit dva dulezité zavéry, které plati i ve dozitéjSich
atomech a mol ekul &ch:
1. zvy3ujicimu se poétu uzlovych boda odpovida rist hodnot energie
2. zvétSovani systému (rast L) vede k menSim rozdilim v energiich sousednich hladin energie.

Jako ilustraci prvého z uvedenych tvrzeni Ize

uvest, Ze vinova funkce y, ¢éstice mad n—1 uzlovych
bodii a energie je imérna n’. Pro ilustraci druhého
tvrzeni uvaZzujme velikost potencidlové jamy L. Rozdil
energii hladin skvantovymi ¢isly nan+1je

h2
AE = Eyp—E,=(2n+1) —— 2.8
1 ( )8m|_2 (2.8) (a)

Vidime, Ze pii vzrastu L se rozdily v energiich hladin
sniZuji (obr. 2.3). Obdobné se chovagji hladiny energii
atomi a molekul v piipadé, Ze rostou jegjich rozméry.
Naptiklad maly atom helia ma energetické hladiny
umistény ve velkém odstupu a atom je inertni ke svému
okoli a netvori Zzadné dlouceniny. Velky atom xenonu
ma energetické hladiny umistény blizko sebe, snadnéji

reagu1ezatvorby nekolika sloucenin. Obrézek 2.3. Rozdily mezi energiemi &astic v za-
vislosti na Siice potencialové jamy

Energie

(b)

Prechody elektroni

Kvantovani energie mikroc¢astic potvrdil objev uréitych diskrétnich frekvenci elektromagne-
tického zareni, které je absorbovano nebo emitovano atomy. Tento objev 1ze vysvétlit predstavou, Ze
elektromagnetické zareni o frekvenci v se sklada z toku ¢astic nazyvanych fotony, z nichz kazdy ma
energii hv. VySi frekvence svétla pritom odpovida vySSi energii kazdého z fotont. Soucasné vétsi
intenzita svétla je dana veétSim poctem fotont ve svazku paprski. Energie atomi nebo molekul se
zvySuje o hv v pripadg, Ze ¢astice absorbuje foton o frekvenci v. Obdobng, jestlize atom nebo
molekula emituji foton o frekvenci v, energie se sniZi o hodnotu hv. Toto pozorovani bylo shrnuto
v Bohrové frekvenéni podmince, ktera tik4, Ze pii zméné energie atomu nebo molekuly o AE musi

frekvence absorbovaného nebo emitovaného svétla odpovidat

AE = hv (2.9)
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Energie elektronu v uzavieném systému stejné tak jako v atomu a molekul e je kvantovana a proto jsou
dovoleny pouze urcité zmeény energie AE atim absorbované a emitované svétlo miZe odpovidat pouze
urcitym hodnotdm v. Prechody mezi hladinami s vétSimi rozdily energii pak jsou spojeny s vyzaienim
(nebo absorbci) zéreni o vySSich frekvencich, obdobné pirechody mezi blizkymi hladinami nastavaji
pii niZSich frekvencich.

V zhledem k tomu, Ze mezi frekvenci v avinovou délkou A existuje vztah

A=clv (2.10)

pii prechodech mezi hladinami s velkymi rozdily energie je emitovano (absorbovano) zaieni o krét-
kych vinovych délkéch. Napiiklad zafeni o vinovych délkach v rozmezi 400—800 nm je nazyvano
viditelnym svétlem. Vztah mezi barvou, frekvenci a vinovou délkou svétla v této oblasti je uveden
naobr. 2.4. Vlastnosti absorbovaného nebo emitovaného svétla, zvlasté frekvence, jsou dalezitym
zdrojem informaci o energiich jednotlivych hladin. Proto jsou energie hladin vyjadiovany veliéinami
a jednotkami, které jsou pouzivany pii charakterizaci zéreni. Nejpouzivangjsi veli¢inou je dnes
vinodet, v

=Y -z (2.12)
C

jehoz zakladni jednotkou je reciproky centimetr, cm™. VIno¢et v cm™ predstavuje pocet vinovych
délek zareni, které piipadaji na 1 cm. Kratsi vinové délce odpovida vySSi vinocéet. Studium vibraci
molekul za pouZziti infratervené a Ramanovy spektroskopie je provadéno v oblasti vinocta
200—4000 cm ™, vinocty viditelného svétla leZi v oblasti okolo 2 - 10* cm™ a ultrafialové zéteni je

blizké 10°cm™.

k frekvend&ni interval svétla >|

14 14
frekvence (Hz) 7,68.10 3,95.10
8-' 10 7.10" 6..10” 5 10 4. 10"
L] 1 ) l
fialova
modra
odpovidajici Jelens
Zluta
barvasvétla
dervend
| \ I \ \ | \ |
400 500 600 700 800

vilnova délka (nm)

interval vinovych délek ve vakuu

390|<

Obrézek 2.4. Vztah barvy a frekvence svételného zaieni

H 770
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Bornova piredstava

Predstava vinového charakteru céastice byla
blize objasnéna némeckym fyzikem M. Bornem.
Ten zaved| predstavu, Ze ctverec w2 vinové funkce je
umeérny pravdépodobnosti nalezeni ¢astice v dané
oblasti prostoru. Podle této Bornovy predstavy je
velka pravdépodobnost nalezeni ¢éstice tam, kde w2
nabyva vysokych hodnot, v oblasti, kde y? odpovida 0 N L
nule, naopak ¢éstici nelze nalézt. Velicina w2 je pro-

L, . L, Obrazek 2.5. Hustota pravdépodobnosti vyskytu &astice
to nazyvana hustotou pravdépodobnosti vyskytu v jednorozmérné potencidlové jamé pro kvantova tisla

¢éastice. Obr. 2.5 ukazuje hustotu pravdépodobnogti "~ 122
vyskytu ¢astice pro dva ngjniZsi stavy v jednorozmérné potenciadlové jameé. V piipadé n = 1 je nejvétsi
pravdépodobnost nalezeni castice ve stiedu prostoru, v piipadé n=2 lze ¢astici nalézt na obou
stranach od stiedu a nulova pravdépodobnost nalezeni je ve stiedu prostoru a odpovida ji uzlovy bod.
Presny vyklad vinoveé funkce  je spojen s objemovym elementem do v oblasti prostoru, jaky
zaujimé napriklad atom. Pravdépodobnost nalezeni elektronu v objemovém elementu do je dana hod-
notou w?do, kde y je hodnota vinové funkce v nekterém bodu tohoto elementu a w2 je hustota
pravdépodobnosti vyskytu elektronu v tomto misté. Celkova pravdépodobnost nalezeni elektronu
kdekoli ve vesmiru pak odpovida souctu (integrdlu) vSech pravdépodobnosti jeho vyskytu ve vech
objemovych elementech, na které vesmir Ize rozdélit. My v3ak vime, Ze pravdépodobnost vyskytu
céstice nékdeje 1 (Gastice se nekde uréité vyskytuje), proto vinova funkce musi vypliovat vztah

[prdo=1 (2.12)

VInova funkce splniujici tuto podminku je pak ozna¢ovéana za normalizovanou a Bornova piedstava
je platna pouze pro takovéto normalizované vinové funkce. Kvantova mechanika tedy upiednostiuje
pii popisu chovani ¢éstice pravdépodobnost jejiho vyskytu v riznych oblastech pred presnym uréenim
jejiho umisténi. Tim se vyrazné iSi od klasické predstavy elektronu pohybujiciho se po orbitalni dréze
kolem jadra atomu.

Znaménko vinové funkce

VInova funkce mé oblasti s kladnymi a zapornymi amplitudami. Znameénka vinoveé funkce viak
nemaji bezprostredni fyzikéni vyznam. Pravdépodobnost vyskytu elektronu je totiZz déna ctvercem
vinové funkce a nezélezi na znaménku. To napiiklad znamend, Ze v oblasti kladné ¢asti vinové
funkce neni vétsi pravdépodobnost vyskytu elektronu nez v oblasti se zapornym znaménkem vinové
funkce. Chceme-li interpretovat vinovou funkci, je nutné se piednostné zamétit na jeji absolutni
hodnotu velikosti.
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Znaménko vinové funkce vSak nelze zcela opominout.
Je zvl&&te daleZité tehdy, kdyZ se ve stejné oblasti prostoru
nachézeji dvé ¢éstice popsané vlastnimi vinovymi funkcemi.
VInové funkce pak |ze stitat pouze v miste, kde ob& vinové
funkce nabyvaji naptiklad kladnych hodnot. Takovéto interfe-
rence vinovych funkci pak vede ke zvySeni pravdépodobnosti
nalezeni ¢astice v prekryvu (obr. 2.6a). Tento aspekt vino-
vych funkci je velmi dulezity pii popisu vzniku chemickych
vazeb. Na druhé strang, kladna oblast jedné vinové funkce
muZe byt potlacena zépornou oblasti funkce druhé. Takovyto
piekryv vinovych funkci sniZzuje pravdépodobnost vyskytu
Céstice v dané oblasti (obr. 2.6b).

Rozsah piekryvu dvou vinovych funkci v, a w» je
vyjédien integralem pirekryvu S, ktery je definovan jako

S = j va yrdo (2.13)

(a) Prekryv

Vina 1
Vina 2
N\
(b)
Vina 1 Prekryv
AN Vina 2

Obréazek 2.6. Piekryv vinovych funkcii, které
maji vuréité &asti prostoru stejné (a) nebo
rozdilné (b) znaménko

Jedn&li se o dvé vinové funkce vyrazné separované
(napriklad dvé ¢éastice umisténé v odlisnych potenciaovych
jdméch), pak je integrd piekryvu nulovy (S=0), protoZe

v mist¢ velkych hodnot jedné vinové funkce jsou hodnoty

(a) funkce druhé malé a vydedny soucet je ve vSech mistech
prostoru maly (obr. 2.7a). Jestlize dvé vinové funkce jsou
velmi podobné a maji stejnd znaménka v mistech prekryvu,
hodnota S se miZe blizit jedné (obr. 2.7b). Hodnotu 1
nabyva integrd prekryvu v pripadé dvou identickych funkci.
Nulovy piekryv nastédva také v pripadé, Ze dvé vinové

(b) funkce maji v jedné ¢&asti prostoru pozitivni prekryv,
zatimco v jiné ¢asti se jegjich piekryv vyrusi (piiklad piekry-
vu pro vinové funkce ¢éstic sn=1an=2 v potencidové
jdmé na obrézku 2.7c). Takovéto dvé vinové funkce jsou
oznatovany za orthogonalni. Integral piekryvu tak vlastné
vyjadiuje podobnost vinovych funkci.

Obrazek 2.7. Prekryv vinovych funkci dvou ¢éastic, které jsou umistény v odlisnych (a) a blizkych (b, c) &astech prostoru
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V anorganické chemii je ¢asto dulezité relativni odliSeni znamének dvou vinovych funkci nebo
riznych oblasti jedné vinové funkce, zvl&Sté pii Uvahédch stupné jejich piekryvu. Proto jsou
v obrazcich aoblasti vinovych funkci oznacovany znameénky, popiipadé oblasti s opaénymi znaménky
jsou vyznacovany riznym odstingnim (svétlé atmavé ¢asti).

2. 1. 2. Atomoveé orbitaly

VInové funkce elektronu v atomu jsou nazyvany atomovymi orbitaly (dale oznatovany AO).
Nejdiive se budeme zabyvat vlastnostmi atomovych orbitali vodiku, jeichZz znalost je nezbytna
pro pochopeni elektronového obalu ostatnich viceel ektronovych atomu.

Atomové orbitaly vodiku ajejich energie

Atom vodiku je sloZzen z pozitivné nabitého jadra o atomovém cisle Z=1 a ndboji +e
a jednoho elektronu (ndboj —e). Potencidlni energie elektronu vazaného k jadru ve vzddenosti r
obecné odpovida
Z¢

V= - , 214
Adme,r (214

kde &, je z&kladni fyzikani konstanta permitivita vakua (& = 8,854 - 102 J™* C*m™). Vyjadiujeme-li
energetické schéma atomu vodiku, je vhodné definitoricky zvolit, Ze energie soustavy jadro — elektron
pii takové vzddenosti, kdy na sebe vzgemné nepusobi (r — o) a ve vztahu ke vzgemnému sourad-
nému systému se nepohybuji nebo pohybuji rychlosti v — 0, bude rovna nule. Za této podminky méa
Schrédingerayv vztah

h? (62 2 2

- +—+ +Vy = E 2.15
2m \o oy 8Zz)t// y=Ey (2.15)

jednoznacné teSeni pro libovolnou kladnou hodnotu energie (vlastni hodnoty energie E> 0 tvori
energetické kontinuum). V piipadé, Ze castice (elektron) je zachycena jadrem (je umisténa
v trojrozmérné potencidlové jame), feSeni vyZzaduje zavedeni trojice kvantovych €isel — celo¢iselnych
parametri n, | a m; a vede ke zcela ur¢itému nekonecnému souboru diskrétnich zgpornych hodnot
energie (vlastni hodnoty pro E < 0 jsou kvantovany). Dovolené energie hladin vodikového atomu jsou
uréeny pouze hlavnim kvantovym ¢islem n ajsou dany vztahem

hcR-

n2

E=-

=1,2, .. (2.16)

kde R, piedstavuje Rydbergovu konstantu, jejiz numerickd hodnota 1,097 - 10° cmi™* v prepoctu
odpovida energii 13,6 eV.
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Elektron o zaporné hodnoté energie je tedy umis-
ES tén na nékteré z kvantovych hladin oznacenych

bs b kd 4f _ o :
n=4-D—<|_|'EH—I [TITHTITLIT] }'Eq, n=1,2.. (obr. 2.8) apii zachyceni jadrem uvolnil
\ cast své energie, napriklad ve formé elektro-

s 3p 3d \ _ _
n=3ﬂ_ﬂm \\ E3 magnetického zéreni. Nulovou hodnotu energie
“\ \\ nabyva pii n = o (E,). To odpovida Uplnému
\\ \\ odtrZeni elektronu od jédra neboli ionizaci atomu.
ls 2p N \ Nad nulovou hodnotou elektron miZze nabyvat, jak
2 T T oo - » .
~o N L jiZ bylo uvedeno, libovolnych energii (pohybuje se

\
\
RN \\ 16x

<N .V energetickém kontinuu). Na obr. 2.8, na kterém
>~ |, degeneravano

je schéma energetickych hladin jednoel ektrono-

-~ 1X
JPte - vého atomu déle vidime, Ze v tomto piipadé maji
/// vdechny orbitaly téZe n-kvantové vrstvy zcela
s -7 stegjnou energii, jsou energeticky degenerovany.
n=1-{ = E, , o . - .
\ ~ / Mezi hladinami orbitald o stgném hlavnim
AO kvantovém ¢ide neni u atomu vodiku Zadny

Obrazek 2.8. Schéma energetickych hladin orbitali atomu energetiCky rozdil a kazda n-kvantova vrstva je
vodiku s vyznaé¢enim degenerace nz—krét degenerovéna

Atomova kvantova ¢ida

Orbitaly pattici do jednotlivych vrstev atomu (t.j. orbitaly o dané hodnoté n) |ze déle rozdélit
do podvrstev. Kazda podvrstva je charakterizovana vedleSim kvantovym ¢&islem |. Toto kvantové
¢ido vyjadiujici orbitalni Ghlovy moment L nabyva pro hlavni kvantoveé ¢islo n nasledujicich hodnot

|l =0,1..n-1 (2.17)
celkem tedy n riznych hodnot. Pak vrstva s h = 2 se skldda ze dvou podvrstev, jedné s | = 0 a druhé

sl = 1. Misto ozna¢ovéani podvrstev kvantovymi ¢isly se v odborné literature pouZivaji pismena

| : 0 1 2 3 4
s p d f g
Je zigimé, Ze existuje pouze jedna podvrstva (s) ve vrstvé s n=1, dvé podvrstvy (s ap) ve vrstveé
sn=2,tfi (s, pad) vevrstvé sn= 3 actyii (s, p,d af) vevrstvé sn=4.
Podvrstva s kvantovym ¢islem | se skl&da ze 2l +1 orbitald, které jsou charakterizovany
magnetickym kvantovym ¢&islem my, které nabyva 21 + 1 hodnot
m=11-11-2,..-I (2.18)

Napriklad d podvrstva atomu je sloZena z péti orbitald, jegjichZz kvantova ¢isla nabyvaji hodnot m
m=210-1-2 (2.19)
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Pro chemii je z praktického hlediska dulezité, Ze v podvrstvé s (I =0, m =0) existuje pouze jeden
orbital nazyvany s orbital. Tii orbitaly v podvrstvé p (I = 1) s kvantovymi ¢isly m = +1, 0, —1 jsou
oznaceny jako p orbitaly. P&t orbitala podvrstvy d (I =2) nazyvame pak d orbitaly. Podobng je
mozné charakterizovat i sedm f orbitala podvrstvy f.

Orbitalni uhlovy moment

V centrdlné symetrickych systémech, mezi které patii atom vodiku, je thlovy moment L ¢astice
pohybujici se okolo centrdniho jadra kvantovan. Jeho velikost je limitovana hodnotami

L=_[1(1+2 -7 (2.20)
Ml Viag+n @
(b)

Z uvedeného vztahu vyplyva, Ze elektron v s orbitalu (I =0) ma

2
orbitdni Uhlovy moment nulovy. Pri zvySovani | pii piechodu "
od jedné podvrstvy k druhé, se hodnota orbitalniho Ghlového

momentu zvy3uje, elektron v orbitalu d ma proto hodnotu vySsi *

nez v orbitalu p. Orbitdni Uhlovy moment rozhodujicim zpiso- 0

bem uréuje tvar orbitalu. Elektrony, které nemaji hodnotu /
momentu nulovou, se vzhledem k odstiedivym silam nemohou -1

priblizit k j&dru atomu. Odstiediva sila je Umérna hodnoté

I (1+1)/r3 zatimco elektricka pritaZliva sfla hodnoté 1/r2 -2

Proto v piipadé | = 0 a dostatecné malych hodnotach r pievazuje
odstiediva sila nad silou piitaZlivou. V piipadé | = 0 je pro vSech- /
ny poloméry odstiediva sila vzdy nulova a s elektron je ovliv- Q)

novan pouze silou elektrostatickou a mize se proto vyskytovat

v blizkosti jadra Rozdily mezi orbitaly vyplyvajici z Ghlovych ~ Obrazek 2.9. Vyznam kvantovych isd

| amy (a); vztah mezi vektorem Uhlového

momentt vyrazné ovliviuji strukturu periodicke tabulky. momentu a smérem pohybu elektronu
prom; =2 (b)

Z feSeni Schrodingerovy rovnice dée vyplyva, Ze musi byt kvantovén rovnéz pramét thlového
momentu do zvoleného sméru, zpravidla osy z Hodnota téchto praiméta odpovid&d magnetickym
kvantovym ¢islum m, jak je znazornéno na obr. 2.9. Toto omezeni orientace Uhlového momentu
pouze na jisté hodnoty je piikladem prostorového kvantovani, v pripadé orbitali uréuje jegjich
prostorovou orientaci.

Elektronovy spin

K popisu chovani elektronu v atomu vodiku nestagi pouze vySe uvedena tii kvantova cisla
Je nutné zavést dalSi dve, kterd se vztahuji k vlastnimu dhlovému momentu elektronu a predstavuji
jeho spin. Z nazvu spin muze vzniknout piedstava, Ze tento Uhlovy moment odpovida jeho vlastni

21



rotaci kolem polérni osy. Spin v3ak souvisi s vinové mechanickou povahou elektronu, ale pro prak-
tické ucely jef miaZzeme uvazovat jako veli¢inu typu momentu hybnosti.

Spinovy Ghlovy moment je charakterizovan kvantovym ¢islem s a ma velikost /S(s+1) - 7.
Pro elektron nabyva s stdlé hodnoty 1/2; elektronovy spin je obdobny naboji nebo hmotnosti
elektronu, ma charakteristickou hodnotu, kterd nemiiZze byt ménéna. Obdobné jako orbitdlni dhlovy
moment i spin elektronu miaze mit jen jisté orientace vici zvolené ose. V piipadé spinu elektronu jsou
dovoleny jen dvé orientace, které jsou vyjadieny kvantovym cislem mg s hodnotami +1/2 a —1/2.
Tyto dva spinové stavy elektronu, které mohou byt z pohledu klasické mechaniky popsany jako rotace
elektronu podle jeho osy v opasnych smérech, jsou ¢asto vyznacovany Sipkami T a .

Vzhledem k tomu, Ze spinovy Uhlovy moment je nemenny, stav elektronu v atomu vodiku je
piné charakterizovan ¢étyimi kvantovymi ¢éidy n, I, m a mg . Paté kvantové ¢islo s nabyva stélé
hodnoty 1/2.

Tvary orbitald atomu vodiku

Elektricky potencid jadra je kulové symetricky
a proto je ngjvhodnéjsi pii zobrazovéani orbitalt vyuzit
sférické souradnice r, 6, ¢ zobrazené na obrézku 2.10.

V téchto souradnicich lze vSechny orbitaly vyjédrit g
vztahem ¢
Ynim = Rai(r) - Yim (6, 9) (2.21) X

Uvedeny vztah vyjadiuje, Ze vhodna vinova funkce

kazdého orbitalu vodiku mtize byt popsana jako soucin

radidlni slozky vinové funkce R (uréuje zmeény % v

orbitalu se vzdalenosti od jadra) a uhlové (angularni)

slozky vinové funkce Y (vyjadiuje dhlovy tvar

orbitalﬁ). Obrazek 2.10. Sférické souiadnice
Zmeny vinoveé funkce v zavislosti na poloméru atomu pro orbitaly 1s, 2s a 3s atomu vodiku

znazornuje obrézek 2.11. VInova funkce pro n=1, 1=0, a m =0, které odpovida orbital 1s,

exponencidné klesa se vzdalenosti od jadra, nikde vSak nedosahne nulové hodnoty. Ostatni orbitaly

pied svym konec¢nym pribliZzenim k nulové hodnoté osciluji kolem nulové osy a stiidavé nabyvaji

kladnych azdpornych hodnot. Body, ve kterych dochézi ke zméne znaménka vinové funkce, jsou

oznacovéany jako radialni uzlové body. Orbital 2s naptiklad prochézi jednou nulovou hodnotou a ma

jeden uzlovy bod, orbital 3s ma dva uzlové body a orbital 2p (jeden ze tii orbitali sn=2al =1)

obdobng jako orbital 1s uzlovy bod nem& Zde je nutné upozornit i na vyraznou odliSnost s orbitalt

oproti orbitaltm p ad, ktera vyplyva z nulového orbitdniho thlového momentu orbitalti s hodnotou
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kvantového ¢isla | =0. Z obr. 2.11a je
zieimé, Ze vinova funkce charakteri-
zujici orbitaly s v jadie atomu nenabyva
nulovou hodnotu. Elektrony umisténé
na téchto orbitalech mohou s nenulovou
pravdépodobnosti proniknout az k jadru
atomu. V duasledku toho jsou jadrem
pritahovany daleko silnéji nez elektrony
umisténé na orbitalech p a d. Tato sku-

= Yo

2
Y10

— bmrlyly

tecnost se vyrazné projevuje v odstupio-

vani energii orbitalt a je klicem k po-
chopeni vystavby periodické tabulky.

Pro posouzeni, jak silné je elek-
tron vazan k jédru, je vhodné znat prav-
dépodobnost vyskytu elektronu v dané
vzdaenosti od jadra bez ohledu na smgér.
Pro sférickou vinovou funkci, ktera je
nezavisa na uhlu, Ize pravdépodobnost

nalezeni elektronu v kulovité vrstve

Obrézek 2.11. Zavidost hodnot vinové funkce ¥, ; jeiho étverce me 0 po| oméru r a tloustce dr vyj adrit
aradialni distribuénl’funkce4nr2Y’i,| na soufadnici r pro orbitaly 1s, 2s a 3s. . ;
Vyjéad¥eni tvaru a vniténi struktury téchto orbital . | ntegral em

ot—,3

2
j w?2sn0dede r2dr = 4nrly2dr = Pdr, (2.22)
0

kde P predstavuje radialni distribuéni funkci. Zname-li hodnotu P pro uréity polomér,
pravdépodobnost vyskytu elektronu ve vrstvé vzdélené od jadrar atloustce dr ziskdme jednoduchym
vynasobenim P x dr.

Vzhledem k tomu, Ze pro orbital 1s vinovafunkce atimi hodnota 2 klesa a naopak r? vzrasta
srostouci vzdaenosti od j&dra, radidni distribucni funkce (P = 4nr?y?) prochazi maximem (obr. 2.11).
V této vzdalenosti je pravdépodobnost vyskytu elektronu kolem jadra nejvySsi. V atomu obecné plati,
Ze vzdalenost tohoto maxima klesa s rostoucim ndbojem jadra (vzrastaji elektrické pritazlivé sily)
aroste s rostouci hodnotou kvantového ¢isla n. Neni proto spravné tvrzeni, Ze polomér orbitalu 2s je
vzdy vétsi nez polomér orbitalu 1s apod. Plati to pouze pro orbitaly stejnych atomi. Obecné plati, Zze
velikost poloméru orbitalt a tim i velikost atomi prvka se v dané periodé zmensuje s rostoucim
protonovym ¢islem atomu. Ve skupinéch s rostouci hodnotou kvantového ¢islan naopak roste velikost
poloméra orbitala atimi velikost atomi.



VInova funkce popisujici s orbitaly ma stejnou hodnotu amplitudy v dané vzdaenosti od jadra
v jakémkoli misté praseciku sférickych souradnic; s orbitaly jsou proto kuloveé symetrické a lze je
popsat jako koule s jadrem umisténym v jgjich stiedu. Koule predstavuji také hraniéni plochy
orbitald, které ohrani¢uji oblast prostoru, ve kterém je vysoka pravdépodobnost vyskytu elektronu
(vétSinou volena 90% pravdépodobnost). Tvary a vnitini struktura s orbitali jsou znazornény
naobrazku 2.11. Orbital 1s Ize oznagdit za kulovy. Orbital 2s je koule a kulova mezivrstva, orbital 3s
koule a dvé soustiedéné kulové mezivrstvy. Utvary ale maji difuzni, neohrani¢eny charakter.
Na obrazku jsou ¢arkované znézornény dalsi kulové plochy, které odpovidaji mistaim s nulovou
pravdépodobnosti vyskytu elektronu daného orbitalu, tzv. nodalni (uzlové) plochy. Odpovidaji jim
body, v nichz zavislost vinové funkce y na poloméru r prechézi z hodnot > 0 do oblasti <0
adochézi ke zmeéné znaménka funkce. Pro vSechny orbitaly o kvantovém c&isle n je poéet noda nich
ploch n—1. Orbitaly 1s nemgji nodani plochu, orbitaly 2s maji jednu, 3s dvé nodani plochy.
Pri Gvahach o vykladu chemické vazby neni nutné piihlizet ke sloZitéjsi strukture vySSich s orbitali,
orbitaly je mozné povaZzovat za koule o vhodném poloméru; v obrézcich je ae nutné vyznagit zna-
ménko vinové funkce.

V&echny ostatni orbitaly s kvantovymi

2p, 3p,
¢idy 10 magi amplitudy vinovych funkci 5 s

B
zavislé na Uhlech sférickych souiadnic. Jejich f !
hrani¢ni plochy jsou proto sloZitéjsi a obdobné /N
. o o , — X ‘\/ —x
jako u s orbitalt vyznaguji prostor, ve kterém
je vysoka pravdépodobnost vyskytu elektronu. s o

f !

Ve vétsing grafickych znazornéni jsou

hrani¢ni plochy tii p orbitald jedné vrstvy —x —x

shodné, liSi se pouze orientaci v prostoru.
Orbitaly npx leZi rovnobézné s osou x
pravouhlého souifadného systému, obdobné
orbitaly np, a np, rovnobézn¢ s osami y a z.
Takto vyjadiene orbitaly jsou znaceny py, py
a p, a predstavuji redlné formy p orbitalt
(jgjich vinové funkce jsou redlné). Na rozdil
od komplexni formy vyjédieni p orbitali,

ktera predstavuje postupné vinéni a vyplyva
z kruhového obehu- elektroni Ppo definované Obrézek 2.12. Pribéh hodnot vinové funkce ¥, a jejiho
dréze kolem jédra tato redna forma vyJ adreni tverce %2, u orbitalit 2px a 3px Na souFadné ose x. Vyjadieni
. L, ; tvaru a vnitini struktury téchto orbitalt

p orbitalt odpovida stojatému vingni.

Je vyuzivana v pripadech, kdy jsou elektrony soustiedény v urcité oblasti prostoru a je vhodna
piedevSim pii popisu chemickych vazeb. Ve vétSing chemickych aplikaci je proto vyuZivéana tato
redlnd forma p orbitali (obr. 2.12). Na uvedeném obrézku jsou mimo prubéhu vinovych funkci y

24



ajgjich ¢tverct w? vyznateny i fezy zobrazujici vnitini hustoty pravdépodobnosti vyskytu elektrond.
Obrézek soucasné znazoriiuje i nodani plochy, kterych je n—1, tedy u orbital 2p, jedna nodani
plocha a u orbitalu 3p, dvé. U p orbitalt je vZdy jedna noddni plocharovinou, ktera prochézi stredem
atomu, ostatni (pokud jsou pritomné) odpovidaji kulovym plocham.

SloZitou vnitini strukturu orbitalt np

(pro n> 2) pii vetsing aplikaci zanedbavame

¥z a piisuzujeme jim tvar jednoduchého
g dvojvietena. Trojice takto zjednoduSenych
orbitali npy, npy, a np, véetné nodanich

z ploch a vyznaceni znamének vinoveé funkce

Obrézek 2.13. ZjednoduSeny tvar a prostorové orientace trojice je znézornéna na obrézku 2.13.
degenerovanych orbitali typu p

Usporadani orbitalt dyy, dy, dy,, de_y2 @d2 v redné forme je jeste slozitejSi nez u orbitalti s ap
a prib&h vinovych funkci y a w? je dan ozitymi matematickymi vyrazy. Orbitaly nd sn> 3 mgji
obdobné jako vySSi s ap orbitaly sloZitou strukturu. Pri vykladu chemické vazby v3ak postacuje
znal ost zjednoduené piedstavy tvaru d orbitalii uvedena na obr. 2.14. Ctyii ze zobrazenych d orbitalt
maji stejny tvar alisi se pouze orientaci k osam pravouhlého souradného systému. Péty orbital d se
tvarem vyrazné odliSuje. Orbital d._y2 :
je orientovan podél os x ay, orbital d,2 ;"“””
podél osy z. Naproti tomu orbitaly d,, %ﬁ,' %{
de, a dy, smfuji mezi dvojice os - I Ey
vyznatenych jako indexy jejich 7= W
symbolu. Rozdilné orientace d orbita-
G vaci souradnym osdm ma zasadni

X
>

vyznam pii vzniku vazby v koordinag-

nich dlouc¢eninéch. V obréazku 2.14 = 7
jsou ddle znazornény nodéni plochy mﬁ @W
(pro orbitaly 3d vzdy dv¢) a vyzna *

¢ena znaménka vinovych funkci v jed- Q22
notlivych ¢astech orbitalu.

Obrézek 2.14. ZjednoduSenétvary orbital d s uvedenim nodéalnich ploch

Orbitaly typu f maji dozitejsi strukturu, vétsi pocet nodanich ploch, ale znalost jgich tvaru
neni pro vyklad vazby v naprosté vétSing sloucenin potrebna.
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2. 2. Viceelektronové atomy

VSechny atomy mimo vodiku obsahuji miniméné dva elektrony a nazyvame je viceelektronoveé.
Presné feSeni Schrodingerova vztahu pro atom s N elektrony by bylo funkci 3N koordindt v3ech
elektroni. ReSeni takového sloZitého matematického vyrazu je velice obtizné a aZ dnedni rozvoj
pocitacové techniky umoziuje dalSi upiesinovani energii a hustot pravdépodobnosti vyskytu el ektront
ve dozitgjSich atomech a molekulach. V chemii je proto Siroce pouzivano uréité zjednoduSeni —
orbitalni aproximace, popis viceelektronového atomu, ve kterém elektrony obsazuji atomové
orbitaly odvozené a popsané pii charakterizaci atomu vodiku.

2. 2. 1. Orbitalni (jednoelektronova) aproximace

Orbitalni aproximace matematicky znamena, Ze skute¢nou vlinovou funkci N-elektronového
atomu  vyjadiime jako soucin N jednoel ektronovych funkci

w = w(r) wra) - w(rs) ... w(ry) (2.23)

kde w(r;) popisuje vinovou funkci elektronu 1 apod. Orbitalni aproximace vychézi z predstavy, Ze
elektricky ndboj vyvolany zapornym nabojem elektroni je kulovité rozloZzen kolem jéadra atomu.
Pak se kazdy elektron atomu pohybuje v pritaZlivém poli kladné nabitého jadra a soucasné i v tomto
odpuzujicim (zaporném) kulovitém poli ostatnich elektroni. V predstavé orbitani aproximace tedy
uvazujeme, Ze na kazdy elektron pusobi vlastni charakteristické pole, které je dano kladnym polem
j&dra a pramérnym zdpornym polem vytvorenym vsemi zbyvajicimi elektrony. Toto pramérné zgporné
pole, které zavisi na hodnoté kvantového cidal diskutovaného elektronu, piedevsim jeho vzdaenosti
od j&dra, vyjédiime jako bodovy ndboj umistény ve stiedu atomu. Jeho zaporny néboj pak snizuje
pavodni kladny ndboj Z naefektivni ndboj jadra, Zg. Toto stinéni jadra lze vyjadiit vztahem

Zs = Z—o0, (2.24)

kde o predstavuje stinici parametr, ktery Ize pro libovolnou elektronovou konfiguraci vypocitat
nazakladé empirickych Slaterovych pravidel. Ta uréuji velikosti prispévka jednotlivych elektroni
k hodnoté o podle jegich umisténi v atomu (dano kvantovym cislem n).

Vzhledem k tomu, Ze pramerné pole vyvolané nabojem elektroni je centrosymetrické, thlové
dozky vinovych funkci viceelektronovych atomu budou shodné s orbitaly atomu vodiku. Efektivni
naboj jadra se viak vyrazné meni se vzdaenosti od stiedu atomu a tim dochézi i k vyraznym zménam
v radidnich doZzkach vinovych funkci oproti vodikovému atomu a tim i ke zménam orbitalq.
Chceme-li proto ziskat piiblizné predstavy o velikosti a ostathich vlastnhostech orbitalt vice-
elektronovych atomti, musime znét efektivni naboje jadra. Jak jiZ bylo uvedeno, pravidla pro odhad
téchto hodnot pro libovolny atom poprvé zavedl J. C. Slater. Dal&i zpresnéni vypoétt pozdéji vedlo
k hodnotdm Zg, které jsou shrnuty v tabulce 2.2. Z hodnot uvedenych v tabulce vyplyva, Ze se
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v periodach zvy3uji hodnoty Z valenénich elektront v fadé rostoucich atomovych &isdl. Zgjimava je
i skutecnost, Ze Zy valencnich elektront prvka 3. periody jsou pouze mirné vysSi neZz u prvka
2. periody, prestoZe rozdily v ndbojich jadrajsou znacné vyssi.

Tabulka2.2. Efektivni ndboj jadra Z

H He
z 1 2
1s 1,00 1,69
Li Be B C N o F Ne
z 3 4 5 6 7 8 9 10
1s 2,69 3,68 4,68 5,67 6,66 7,66 8,65 9,64
2s 1,28 191 2,58 3,22 3,85 4,49 5,13 5,76
2p 2,42 3,14 3,83 4,45 5,10 5,76
Na Mg Al S P S Cl Ar
z 11 12 13 14 15 16 17 18
1s 10,63 11,61 12,59 13,57 14,56 15,54 16,52 17,51
2s 6,57 7,39 8,21 9,02 9,82 10,63 11,43 12,23
2p 6,80 7,83 8,96 9,94 10,96 11,98 12,99 14,01
3s 2,51 3,31 4,12 4,90 5,64 6,37 7,07 7,76
3p 4,07 4,29 4,89 5,48 6,12 6,76

Pauliho princip vyluénosti

Orbitdlni aproximace muZzeme vyuzit pii popisu elektronové struktury atomu helia
v zakladnim stavu, ve kterém ma atom nejniZSi moznou energii. Dva elektrony atomu helia mohou
obsadit atomovy orbital, ktery ma kulovity tvar obdobné jako orbital 1s atomu vodiku. Zatimco
navodikovy elektron pasobi jadro ndbojem +1, efektivni ndboj jadra v piipadé atomu heliaje +1,69e.
Oba elektrony jsou tak pritahovény k jadru silngji alze je nalézt blize stiedu atomu, atom se stava
kompaktnéjsim. Za&kladni stav atomu lze popsat jako elektronovou konfiguraci, kterd vykazuje
zaplnéni orbitalt atomu piislusnym poctem elektronia. Obsazeni AO, resp. skupin degenerovanych
AO urcitym pocétem elektroni je vyjadieno exponentem u pismene symbolu orbitalu. Elektronova
konfigurace zékladniho stavu atomu helia proto je 1s”. V pripads, Ze exponent je nulovy, jedna se
o vakantni, t.j. neobsazeny orbital. Ten predstavuje pomysiné vyjéadieni mista, které by mohl elektron
v okoli jadra zaujmout. V nékterych piipadech je U¢elné tyto pomysiné orbitaly uvaZzovat a piedstavo-
vat s jejako orbitaly skutec¢né.

Pri popisu elektronového obalu dalSiho atomu periodické soustavy, lithia (Z = 3), je nutné vzit
v (vahu dal&f dileZité zakonitosti. Konfigurace zakladniho stavu nemiZe byt 1s°, protoZe je zakézéna
Pauliho principem vyluénosti. Podle tohoto principu, ktery odvodil v roce 1925 W. Pauli na zakladé
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studia spektra helia, nemohou v atomu existovat dva elektrony ve stejném kvantovém stavu. VInové
funkce se musi vzgiemné 1isit nggméné v hodnoté jednoho ze ¢tyi kvantovych ¢isd n, I, m a m
To znamend, Ze jeden orbital mohou obsazovat maximané dva elektrony, ale s odlisnymi spiny, které
jsou pak sparovany.

V zhledem k tomu, Ze elektronova konfigurace 1s* predpoklada 3 elektrony v jednom orbitalu,
je zakézana. Treti elektron proto musi v zdkladnim stavu atomu obsadit negjblizSi vySSi vrstvu
s kvantovym ¢islem n=2. Otézkou v3ak je, zda to bude 2s orbital nebo jeden ze tii energeticky
degenerovanych 2p orbitali. Na rozdil od atomu vodiku se u viceelektronovych atomi energie
orbitalti s ap lisi.

Pronikani orbitalt a stinéni elektr onua

ReSime-li otazku, pro¢ méa 2s elektron ve viceelektronovém atomu odliSnou (ve skute¢nosti
niZsi, t.j vysSi zpornou) energii neZz 2p elektron, je nutné sledovat, jak hodnoty efektivniho ndboje
j&dra odré&zi radidini distribuci elektrond, piedevsim jejich pranik do blizkosti jédra. Uvazujeme-li
napriklad 2s elektron, ktery je umistén vné dvou 1s elektroni v atomu lithia, mél by na n&j pasobit
centrdné symetricky ndboj jadra ndbojem 3e—2e = +e. V pripadé, Ze tato Gvaha je spravnd,
energie 2s elektronu lithia musi odpovidat energii excitovaného stavu vodiku, t.j. jeho 2s elektronu
(Y4 hcR, = =3,4eV). Experimentdng, na zékladé méteni ionizacni energie, byla pro 2s elektron
lithia zjisténa hodnota 5,4 €V. Rozdil mezi vypoétem a zmerenou hodnotou vyplyva z chybné
predstavy pii naSem vypoctu, Ze 2s elektron lithia je umistén zcela vné 1s elektronu. Tento elektron
v&ak s nenulovou pravdépodobnosti pronika 1s vrstvou a naboj jédra, ktery na néj pusobi, je vétsi
nez +1 e a odpovida hodnoté +1,28 e. Obecné pak plati,ze silngjSi pisobeni jadra v disledku praniku
orbitalti nalézame u 2s elektroni nez elektrond 2p. Pranik 2s elektronu k jadru je mnohem rozsahl g i
atim je omezeno i jeho stinéni dalSimi vnitfnimi elektrony (obr. 2.15). Energie 2s elektroni je proto
niZsi, orbital je prednostné obsazen tietim elektronem aelektronova konfigurace zékladniho stavu
atomu lithiaje 1s” 2s™.

Pri psani elektronovych konfiguraci
prvki vyuZivdme skute¢nosti, Ze vnitini ¢ést
kazdého vicedektronového atomu je shodna
skonfiguraci jednoho ze vzécnych plynu.
V piipadé lithia vnitini ¢ast atomu selektro-
novou konfiguraci 1s® odpovida elektronové

2s

2p
konfiguraci helia, kterd je oznacovana [He].
Elektronovou konfiguraci lithia pak |ze zapsat

Radialni distribu¢ni funkce

[He] 2s*. Obdobné lze postupovat pri psani

elektronovych konfiguraci ostatnich prvka. 0 51 10 15 h 2|0

Obréazek 2.15. Priinik 2s a 2p elektrond do blizkosti jadra
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Energie atomovych orbitala viceelektr onovych atomu
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Obr. 2.16. Schéma energetickych hladin orbital & viceelektr onového atomu

Zmeény Vv energiich elektroni
umisténych na atomovych orbitalech
atim i v energiich AO, lze odvodit
ze zmén efektivnich ndboju jadra
(tab. 2.2). Vy&i hodnoty Z4 totiz
odpovidaji pevnéjsi vazbé elektroni
kjadru a tim i jgich nizsi (vySsi
zaporné) energii. Obecné lze fici, Ze
efektivni naboj jadra a tim i hodnoty
zapornych energii orbitali  stejného
typu rostou v periodach pii zvySovani
atomovych ¢isel. Ve srovnatelnych fa-
déch prvka jedné periody totiZz zvySeni
naboje jadra neni zcela kompenzovano
piichazejicim el ektronem.

Porovndme-li hodnoty energii jednotlivych AO viceelektronového atomu, vidime, Ze dodlo
k jejich diferenciaci. Zmizela Uplna energetickd degenerace jednotlivych kvantovych vrstev a zustala
zachovéana degenerace skupin orbitalt p, d, f ... . KaZzda n-kvantova vrstva je nyni tvorena n energetic-
kymi hladinami, jgjichz poradi je v disledku moznosti praniku k jadru atomu

ns < np < nd < nf (2.25)

Celkové energetické schéma atomovych orbitald
viceel ektronového atomu je uvedeno na obr. 2.16. Obrazek
neznazoriuje jemné odchylky v poradi orbitald, které
vyplyvaji z poctu elektrona pritomnych v atomu (napriklad
3d orbitaly atomt Sc aZ Zn |eZi nad hladinou orbitalt 4s).
Presnéjsi informaci o energetické posloupnosti a energii
orbitald jednotlivych prvka podava obr. 2.17. Graf potvrzu-
je, Zze uvodiku (Z = 1) maji vSechny orbitaly vrstvy stejnou
energii. Dde, v atomech pocinge Ga (Z=31) leZi 3d
orbitaly pod energii 4s orbitali a nejvzdalengjsi jsou zde
orbitaly 4s a 4p. Proto ngjsou u téchto prvka 3d orbitaly
povaZzovany za soucést valencni vrstvy (viz. kap. 2.2.3).

Obrazek 2.17. Zavidost energie orbitali atomu na jeho protonovém &isle Z
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2. 2. 2. Princip vystavby atomovych orbitalzi

Konfigurace zakladnich stavi viceelektronovych atomi byly odvozeny na zakladé
spektroskopickych méieni. Jak jiZ bylo uvedeno, pro jejich vysvétleni je tieba vyuZit znalosti o vlivu
priniku atomovych orbitalti a stinéni elektroni na energii orbitalti. Dal€Zitou roli zde hrgje i Pauliho
princip. Zpasob obsazovani orbitali, t.j. princip vystavby (nékdy oznatovany podle némeckého
nazvu Aufbau princip) vyuZiva za zaklad soubor orbital i uvedeny naobr. 2.16.

Elektrony v po¢tu daném pro jednotlivé atomy ¢islem
Z postupné obsazuji orbitaly, na nichz dosahuji nejniZsi
energii, tedy v poradi

1s<2s<2p<3s<3p<4s<3d<4p<5s...,

které lze urcit pomoci jednoduchych postupi. Lze vyuZit
napiiklad pravidla n+I, podle kterého vzrista se stoupgjici
hodnotou energii orbitali hodnota sou¢tu n+1. Pt stefném
souétu ma mensi energii orbital s mensSi hodnotou n.
K rychlému nalezeni potadi atomovych orbitalt slouZi take
vystavbovy trojahelnik, ktery je znédzornén na obrézku 2.18.
Poradi atomovych orbitalti zde ziskame tak, Ze postupujeme
v fadéch trojuhelniku zprava doleva a zdola nahoru. K nale- Obréazek 2.18. Vystavbovy trojuhelnik
zenym ¢islum pi pisujeme pismenné symboly jejich sloupc.

Elektronove konfigurace zakladnich stavi prvki

Kazdy z orbitala uvedenych v daném potadi 1ze podle Pauliho principu obsadit maximalné
dvéma elektrony. Pak v p podvrstvé maze byt umisténo maximané Sest elektroni, v podvrstve d
maximalné deset elektront. Elektronova konfigurace zakladniho stavu prvnich péti prvka napriklad je

H He Li Be B
1st 1s” 1s?2st 1s?2s® 1322322pl

V piipadé, Ze je k dispozici pro zaplnéni vice nez jeden orbital (napiiklad t¥i p energeticky
degenerované orbitaly), je dulezité i rozmisténi elektroni v jednotlivych orbitalech. Pro obsazovani
degenerovanych orbitalu plati tzv. Hundovo pravidlo, podle kterého elektrony v pripadé téchto orbi-
talu t.j. téi p orbitald, péti d orbitali a sedmi f orbitalti obsazuji orbitaly jednotlive, ato s paraelnimi
spiny (T,1). Toto obsazovéni orbitali je dano niz&imi odpudivymi (repulznimi) silami mezi elektrony
v piipadé, Ze obsazuji ruzné casti prostoru (orbitaly). PoZzadavek na paralelni spiny elektront
v riznych orbitalech vychézi z kvantové mechaniky a je dan snahou dvou elektroni s paralelnim
spinem po takovém rozmisténi, ve kterém je jejich vyménnd interakce co nggmensi. Usporadani tii
elektroni ve skuping tii orbitald 2p vsouladu s Hundovym pravidlem lze graficky vyjédfit
nasledovné:
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2p

2s

T

Jiné zaplnéni, napiiklad
2p

y Tsl o]t

f

s dvojici sparovanych elektrona (elektroni s vykompenzovanym spinem) ma vzdy energii vySSi
aneodpovida zakladnimu stavu atomu.

Na z&klade vystavbového principu |ze elektronovou konfiguraci zakladniho stavu atomu uhliku
napsat C: 1s”2s”2p,'2p,'2p,” (poradi v obsazovéni p orbitali je libovolné). Oznacime-i vnitini
orbital atomu jako [He], pak elektronovou konfiguraci miZzeme zapsat C: [He] 2s22p?. Obdobng 1ze
zapsat el ektronové konfigurace zbyvajicich prvku této periody

N: [He] 2s22p® O: [He] 2s° 2p* F: [He] 2s° 2p° Ne: [He] 252 2p°
Elektronova konfigurace 1s” 2s” 2p® neonu je dal&im piikladem uzaviené vnitini ¢asti atomu (vSechny
orbitaly zaplnény sparovanymi elektrony) alzeji oznacit [Ne].

Elektronovou konfiguraci sodiku ziskdme ptidanim jednoho elektronu k uzaviené elektronové
konfiguraci neonu a zapiSeme Na: [Ne] 3s*. Dal& zapliiovani orbitalii 3s a 3p vede ke skuping prvkii,
ktera kongi elektronovou konfiguraci argonu Ar: [Ne] 3s23p°, kterou Ize oznagit také [Ar]. Hlavni
kvantové ¢ido tii piipousti i atomy se zapliiovanymi orbitaly 3d. Energie téchto orbitalt je vSak mno-
hem vy&Si a elektronovou konfiguraci [Ar] povaZzujeme za uzavienou. DalSi orbital vhodny k obsazeni
je 3s, elektronova konfigurace drasliku pak je K: [Ar]4s® a vapniku Ca: [Ar] 4s>. Elektron, ktery je
navic oproti elektronové konfiguraci vapniku, je nyni jiz umistovan do 3d orbitalu, ¢imz se zatini
vytvaret skupina prvka d bloku periodické tabulky.

U prvki d bloku jsou d orbitaly atomt obsazovany v souladu s vystavbovym principem a po-
fadi energetickych hladin odpovida obr 2.16. To je vak v rozporu s postupem pii odvozovani orbitalt
na zakladé kvantovych ¢isel, podle kterého by se mély orbitaly 3d zaplnovat po obsazeni orbitald 3p.
Poradi energetickych hladin viceelektronovych atomi (obr. 2.16) v3ak vykazuje prednostni obsa-
zovani orbitalt 4s, coZ vede ke sniZeni poctu elektroni na 3d orbitalech a vyznamnému poklesu jejich
odpudivych (repulznich) sil. Odpudivé (repulzni) sily jsou totiz mnohem vyznamnéjsi v pripadé
elektroni v orbitalu d neZ v orbitalech s a p. Proto v z&kladnich stavech atoma této periody jsou
piednostné obsazovany energeticky vySSi orbitaly (4s), ¢imz coz vede k celkové niZsi energii atomu.
Spektroskopicka data proto prokézala, Ze elektronova konfigurace zékladniho stavu atomu se zaplio-
vanymi 3d elektrony je 4s”3d" s prednostné obsazenymi 4s orbitaly. Obdobné jsou zapliiovany
elektrony i orbitaly prvki d bloku vySSich period.
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Tabulka 2.3. Elektronové konfigurace prvki

Atomo- Symbol Elektronova Atomo- Symbol Elektronova Atomo- Symbol Elektronova
vécido konfigurace vécido konfigurace vécido konfigurace
1 H 1s' 37 Rb [Kr]5s 74 W [Xe]6s?4f*5d*
2 He 1s° 38 S [Kr]5s? 75 Re [Xe]6s?4i*5d°
3  Li [He]2s? 39 Y [Kr]5s%4d! 76 Os [Xe]6s?4i*5d°
4  Be [He]2s® 40  Zr [Kr]5s%4d? 77 Ir  [Xe]6s?4i*5d’
5 B [He]2s®2p' 41  Nb [Kr]5s"4d’ 78 Pt [Xe]6s'4i*5d°
6 C [He]2s?2p® 42 Mo [Kr]5s'4d® 79  Au [Xe]6s4f*5d0"
7 N [He]2s®2p® 43  Tc [Kr]5s°4d® 80 Hg [Xe]6s®4f*5d™
8 O [He]2s®2p’ 44  Ru [Kr]5s*4d’ 81 Tl [Xe]6s?4i*5d"6p"
9 F [He]2s®2p® 45 Rh [Kr]5s"4d® 82  Pb [Xe]6s?4i*5d"6p?
10 Ne [He]2s?2p® 46  Pd [Kr]4d"™ 83  Bi [Xe]6s?4i*5d"6p°
11  Na [Ne]3s' 47  Ag [Kr]5s'4d® 84  Po [Xe]6s’4i*5d"6p*
12 Mg [Ne]3s® 48 Cd [Kr]5s%4d® 85 At [Xe]6s?4i*5d"6p°
13 Al [Ne]3s?®3p’ 49 In [Kr]5s%4d®sp'| 86  Rn [Xe] 65?450 6p®
14 S [Ne|3s?®3p® 50 Sn [Kr]5s®4d®sp®’| 87  Fr [Rn]7s’
15 P [Ne]3s®3p® 51 Sb [Kr]5s®4d®s5p®| 88  Ra [Rn]7s?
16 S [Ne]3s®3p* 52 Te [Kr]5s®4d®s5p*| 89  Ac [Rn]7s’6d!
17 Cl [Ne]3s?3p® 53 | [Kr]5s%4d®5p®| 90  Th [Rn]7s’6d”
18  Ar [Ne]3s®3p® 54  Xe [Kr]5s®4d®s5p®| 91 Pa [Rn]7s®5f%6d*
19 K [Ar]4s’ 55 Cs [Xe]6s' 92 U [Rn]7s®5f%6d*
20 Ca [Ar]4s® 56 Ba [Xe]6s? 93 Np [Rn]7s’5f*6d*
21 S [Ar]4s®3d? 57 La [Xe]6s®5d! 94  Pu [Rn]7s®5f°
22 Ti [Ar]4s®3d? 58 Ce [Xe]6s’4f'sd* | 95 Am [Rn]7s®5f’
23V [Ar]4s®3d® 59  Pr [Xe]6s®4f? 96 Cm [Rn]7s’5f 6d*
24 Cr [Ar]4s'3d® 60 Nd [Xe]6s®4f’ 97 Bk [Rn]7s®5f°
25 Mn [Ar]4s®3d® 61 Pm [Xe]6s®4f° 98 Cf [Rn]7s®5f®
26 Fe [Ar]4s®3d® 62  Sm [Xe]6s®4f® 99  Es [Rn]7s®5f"
27 Co [Ar]4s®3d’ 63 Eu [Xe]6s’4f’ 100 Fm [Rn]7s’5f®
28 Ni [Ar]4s®3d® 64 Gd [Xe]es’4i’5d' | 101  Md [Rn]7s®5"
29 Cu [Ar]4s'3d® 65 Tb [Xe]6s®4f® 102  No [Rn]7s®5f*
30 Zn [Ar]4s®3d® 66 Dy [Xe]6s®4f® 103  Lr [Rn]7s®s5f*6d*
31 Ga [Ar]4s®3d®4p'| 67 Ho [Xe]6saft 104 Rf [Rn]7s®5f*6d?
32  Ge [Ar]4s®3d®4p®’| 68  Er [Xe]6s4af? 105 Db [Rn]7s®5f*6d®
33 As [Ar]4s®3d®4p®| 69 Tm [Xe]6s4f® 106 Sy [Rn]7s®s5f*6d*
34 Se [Ar]4s®3d®ap’| 70  Yb [Xe]6s?aft 107  Bh [Rn]7s®5f*6d®
35  Br [Ar]4s®3d®4p®| 71  Lu [Xe]6s’4f*5d' | 108 Hs [Rn]7s’5f*6d®
36 Kr [Ar]4s®3d®4p®| 72  Hf [Xe]6s?4f¥5d® | 109 Mt [Rn]7s®5f*6d’
73 Ta [Xe]6s’4f¥5d® | 110 Ds [Rn]7s®5f*6d®

32




NiZSi energii atomu |ze také ziskat v pripade, Ze pri porudeni vystavbového principu dochazi
k poloviénimu nebo Uplnému zaplnéni d orbitald na Ukor s elektrond. Vysdedné konfigurace
(n—1)d°ns” nebo (n—1)d*®ns’ |ze povaZovat za projev Hundova pravidla a uplatiiuji se asi u dvaceti
prvkid, napiiklad u Cr: [Ar]3d®4s® a Cu: [Ar]3d™4s®. U nekterych prvké zména v usporadant
elektroni na poloviéni nebo Uplné zaplnéni d orbitalt nenastéva, prikladem je wolfram s el ektronovou
konfiguraci [Xe]6s”5d”. Podobné pravidio se uplatiiuje u prvka postupné zapliujicich f orbitaly,
napiiklad elektronova konfigurace gadolinia v zakladnim stavu je [Xe] 4f' 5d* 6s. Celkovy prehled
elektronovych konfiguraci vSech prvki periodické soustavy uvedeny v tabulce 2.3 je pievzat z mono-
grafie D. F. Schrivera (citace 1 v doporuc¢ené literature).

Zmeny v obsazovani d orbitalt nastévaji také tehdy, kdyZz pii tvorbé kationtd dochazi
k odtrZeni elektroni atim i snizeni odpudivych sil mezi elektrony. Prednostné jsou odtrZzeny elektrony
Z orbitalt ns a proto kationty v3ech prvka d bloku maji v zakladnim stavu elektronovou konfiguraci
(n—1)d " ns® s nezaplnénymi s orbitaly. Napriklad kation Fe** ma elektronovou konfiguraci [Ar] 3d® 4s®
a kation Fe**: [Ar]3d°4s®. Elektronové konfigurace kationtti prvkii d bloku maji velky vyznam
pii charakterizaci vazebnych pomeéria v koordinagnich slouceninach.

Elektronové konfigurace kationtti nepiechodnych prvkt a anionta lze odvodit obdobné
jako elektronové konfigurace prvka samotnych. Pro kation As™, ktery ma o tii elektrony méng
nez atom As, nalezneme As™: [Ar]4s®3d4p° (symbol neobsazeného orbitalu Ize vynechat).
U aniontu As™, ktery se vytvoii prijetim tif elektronti atomem As, je elektronova konfigurace
zékladniho stavu As*: [Ar] 4s%3d®4p°.

Spektroskopickétermy atomi

Dosud jsme charakterizovali atomy jejich elektronovymi konfiguracemi, které udavaji pocet
elektront na jednotlivych orbitalech. Konfigurace v3ak neni Uplny popis uspoiédéni elektroni
v atomech. V pifpads konfigurace 2p> mohou dva elektrony obsazovat orbitaly s riznou orientact
jejich dhlového orbitdniho momentu, t.j. s raiznymi hodnotami kvantovych ¢isedd m (+1, 0, —1).
Obdobng ndm oznaceni 2p” neifka nic o orientaci spinii dvou elektroni (m, = +1/2 nebo m, = -1/2).
Atomy ve skute¢nosti mohou mit nékolik raznych stava uréitych celkovych ahlovych momenti,
které se liSi obsazenim orbitalti s riznymi hodnotami m a ms. Rizné zpasoby obsazeni orbitalu téze
elektronové konfigurace se nazyvaji mikrostavy. V piipadé, Ze nebudeme uvaZzovat mezielektronovée
odpudivé sily, budou mit mikrostavy téZe konfigurace stejnou energii. V piipadé konfigurace 2s°
mohou oba elektrony s opatnymi spiny obsazovat orbital s kvantovym ¢islem m = +1 nebo m = 0.
V téchto pripadech bude energie obou usporédéni elektront stejnd. Jina situace nastane, kdyz jeden
elektron s kvantovym ¢islem ms = +1/2 obsadi orbital s m =0 a druhy s kvantovym ¢islem my = -1/2
orbital sm = +1. Energie tohoto usporadani elektronu jiz bude odlisnéd V piipadé, Ze budeme vytvaret
pro rizné elektronové konfigurace skupiny mikrostavii o stejné energii, ziskdme spektroskopicky
rozliSitelné hladiny atomu, tzv. termy.
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P¥i rozhodovéni o energiich termi vychézime z predpokladu, Ze rozhodujici vliastnosti mikro-
stavii je vzaemna orientace spint elektront a aZz v druhé fadé vzgemna orientace orbitalnich
Uhlovych momenta. U leh¢ich atomt je pii odvozovani termia nutné nediive urcit celkovy spin
(je dan vzgemnou orientaci spint jednotlivych elektront), nasedné jeich celkovy orbitani
Uhlovy moment (je dan vzgjemnou orientaci orbitalnich dhlovych momenta jednotlivych elektroni)
a kone¢né z obou prispevki vytvorit celkovy Uhlovy moment atomu. Tento proces je nazyvan
Russel ovym-Saunder sovym (nebo L S) spojenim. Pro velmi téZké atomy je pouzivan odlisny proces,
ktery je ozna¢ovan zajj-spojeni.

Celkové orbitdni Uhlové momenty a celkové spiny mikrostavti jsou dany kvantovymi
¢idy L aS Lze je odvodit fadou cest, v praxi se vyuZziva zkréceného postupu Glebsche a Gordana,
podie kterého celkové kvantové ¢islo L atomu se dvéma eektrony s kvantovymi ¢idy |, a |, mize
nabyvat hodnot

L=1ly+1l li+=1, ... |li=1y (2.26)
Hodnota L = |; + |, odpovid& stavu, kdy dva elektrony maji orbitalni Uhlové momenty orientované
stejnym smérem a jgjich celkovy prispévek je velky. V pripadé kvantovych ¢isel ;=1 al, =1, jsou
mozné hodnoty L = 2, 1, O.

V piipadé, Ze v atomu je piitomen tieti elektron, celkovy orbitalni ahlovy moment ziskame
kombinaci |15 s kaZzdou hodnotou L, ziskanou spojenim |, al,

L' = L+ls L+1l3=1, ... |L—I4 (2.27)
Tak |ze pokracovat i pii vySim poctu elektroni dale. Jako pifklad uvaZujme konfiguraci p’d™.
Nejdrive odvodime pro p elektrony s kvantovymi ¢igly I; =1, =1 celkové kvantove ¢islo L =2, 1, 0.
Pak spojime d elektrony (I = 2) s kaZzdou hodnotou L:

proL=2 ziskame L'=4,3,210

proL=1 L'=3,21

proL=0 L'=2
Pro celkové orbitani dhlové momenty atomovych termi se vyuZiva znateni obdobné orbitalim
atomovym

L = 0 1 2 3 4

S P D F G

Obdobng¢ Ize odvozovat celkova spinova kvantova ¢isla S atomu. V pripadé dvou elektront mize S
nabyvat hodnot

S=5+%, 5+5-1 .. |5-5)] (2.28)
Protoze kvantové ¢islo s miZe nabyvat pouze hodnot 1/2, celkové kvantové ¢iso S mize byt 1 (para-
lelni spiny) nebo O (opacné spiny). V piipadé, Ze v atomu jsou vice nez dva elektrony, |ze postupovat
stejnym zptisobem jako u kvantovych ¢isel L.
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Celkové kvantové spinové ¢ido S je bézné vyjadiovano prostiednictvim multiplicity termu,
ktera m& hodnotu 2S+ 1:

S = 0 VY2 1 32 2
2S+1 = 1 2 3 4 5

Atomy s multiplicitou 2S+ 1 = 1 jsou v singletovém stavu, multiplicita 2 predstavuje dubletovy stav,
multiplicita 3 tripletovy a4 kvartetovy stav.

Celkové symboly termi se skladaji z oznaceni pismena piredstavujiciho hodnotu celkového
orbitdniho Uhlového momentu a vievo nahoie uvedeného indexu, ktery odpovidd multiplicite.
Pak symbol *P oznasuje term (soubor degenerovanych stavi atomu) sL=1aS=1.

Kvantova ¢isla Sa L spolu s Hundovym pravidlem umoZziuiji predpovidat energie termi véetng
jejich zakladnich stavii. NejniZsi energii 1ze oéekdvat u termii s maximanim poctem paralelnich spini
elektroni, a tim s nejvySSimi hodnotami S. Pro danou elektronovou konfiguraci ma nejniZsi energii
term s ngjvySSi multiplicitou a Hundovo pravidlo je proto nékdy oznagovano pravidlem maximalni
multiplicity. Hund navrhl i druhé pravidlo pro predpovéd relativni energie termii 0 stejné multi-
plicité. V piipadé stejné multiplicity ma nginiZsi energii term s nejvySSi hodnotou L. V tomto piipadé
z pohledu klasické predstavy atomu obihaji elektrony jadro stejnym smérem a jgjich elektrostatické
interakce jsou malé. Nizké hodnoty L znamengji, Ze elektrony obihaji v opa¢nych smérech, dochéazi
k castéj&m interakeim a zesileni odpudivych sil. Z tohoto divodu |ze osekavat, ze z termi °F a °p,

s

které odpovidajf jedné konfiguraci atomu, ma niZ&i energii term °F.

Hundova pravidla jsou vhodna pouze pfi uréovani termi s nejniZsimi energiemi, t.j. zakladnimi

stavy atomi. Pri urcovéni poradi termi vySSich energii je vSak jgjich vyuZiti problematické, jak
ukazuje piiklad iontu Ti%*, u kterého | ze teoreticky odvodit poradi termii

r<P<c<D<’s
Ve skute¢nosti ale byla nalezena fada
<D< <'c<’s

2. 2. 3. Periodicita € ektronovych konfiguraci atomi prvkii a periodicka tabulka

O kvalité¢ a kvantité meziatomovych sil, jez vznikaji pfi interakci dvou atomi, rozhoduje
skupina AO nejvice vzdaenych od jadra. Tyto orbitaly, které jsou u daného atomu zéasti nebo Uplng
zaplnény a nepatii do elektronové konfigurace nejblize nizsiho vzacného plynu, vytvaiegi valenéni
vrstvu atomu a jsou obsazovany valenénimi elektrony. Periodicita vystavby atomu vynikne, kdyz
skupiny prvki vzniklé sefazenim podle vzristgjiciho atomového ¢isla umistime pod sebe tak, aby
ve sloupcich byly vSechny prvky s obdobnou strukturou valen¢ni sféry. Ziskame tak usporadani
uvedené v tab. 2.4. Timto postupem jsme ziskali ve svislych sloupcich skupiny prvka, které si jsou
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velmi podobné svymi chemickymi vlastnostmi, fyzikdlnimi a chemickymi vlastnostmi svych
doucenin. Tak Ize jen na zékladé struktury valencni sféry sestavit periodickou tabulku prvki.

Stru¢ny piehled o vztazich mezi prvky periodického systému tedy podava tabulka prvki, ktera
je grafickym vyjadienim periodického zakona, ktery odvodil D. I. Mendélejev roku 1869. Podle jeho
ptivodniho znéni jsou fyzikdni a chemické vliastnosti prvki i slou¢enin, které prvky tvori, periodicky
zavislé na relativni atomové hmotnosti prvku (na jeho atomoveé vaze). Po objasnéni struktury atomu
avyznamu protonového ¢isla byla formulace zakona zménéna na dnes pouzivanou formu: vlastnosti
prvkia jsou periodickou funkci jejich protonového éisla. V soucasnosti se prevazné pouziva
»dlouhdtabulka" (tab. 2.5), v niZ jsou prvky uspoiadany do sedmi vodorovnych fad — period.

Prvni perioda kon¢i zaplnénim jediné hladiny vrstvy K a obsahuje proto pouze dva prvky.
Vedruhé atieti periodé, které maji po osmi prvcich, se zaplnuji hladiny 2s, 2p a 3s, 3p. Obg tyto
periody, stejné jako vdechny dalsi s vyjimkou nelplné sedmé, konéi vzacnym plynem s konfiguraci
vn&j& vrstvy ns’np®, ns?(n—1)d*°np®, ns?(n-2)**(n—1)d*°np°®.

Tabulka2.4. Periodicita elektronové konfigurace

- o~ o~ o ol o~ o (] o () o~ o~
w v w 7] 72} ) v ) 7]
< [~ < < c [ =g o c < < c - ~ = w0 ©
2 tne v e ws CEEel
o o TS v v W o c © © € © ¢C
H He woe e T - - BB BB B> He
1 2 1 | 1 ) 1 1 I 1 1 1
£ 5 s & £ = & oo
3L1 ,Be 6

i S = = u 5 N 80 gF qoNe
11Na 1oMg l l ll l l l ' ' l 13AL 1481 15P 168 17CL AP
oK 2000 1St Tl g3V 2,Cr p5tN ggFe 57C0 ggNi pglu 42N 54601 45Be 3yAs 3, S€ 45Br 4gke
37RD ST 19 42" 1yNDyMO yaTC W Ru L cRD wePd 47A0gCd  ygINn 505N 5Sb 5pTe gl g Xe

55CS 5680 5710 g HE 210 W ycRe 5608 771 7Pt 9AU goHg giTL g2Pb g3Bi gyP0 ggAt ggRN

67Fr~ 88ch 89 Ac...

Ve ¢tvrté periodé se podle vystavbového principu po zaplnéni hladiny 4s zagind obsazovat
hladina 3d, ato v prvni fadé prechodnych prvka (21Sc — 3Zn). AZ potom se zapliuje hladina 4p u dal-
Sich 6 prvka. V paté periodé ve druhé radé prechodnych prvka se zapliuje hladina 4d a v Sesté
periodé ve tieti fadé prechodnych prvku hladina 5d. (Mezi La a Hf jsou umistény lanthanoidy).
Kazda fada prechodnych prvki ma 10 ¢lent, protoZe na hlading d muzZe byt maximéné 10 elektront
acely blok d tedy predstavuje 30 prvki. ProtoZe kaZzda perioda mimo prvni a posledni ma dva s-prvky
a Sest p-prvki, maji 4. a 5. perioda po 18 prvcich a 6. perioda véetné lanthanoidi 32 prvki.
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Tabulka2.5. Periodicka tabulka prvki
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Délka period, t.j. pocet prvka v nich, atvar tabulky jsou voleny tak, aby podobné prvky byly umistény
pod sebou v 16 svislych sloupcich — skupinach, které se zpravidla oznacuji fimskymi ¢isly I.—VIII. a
dale odliduji pismeny A nebo B (I.A—VIIILA, I.B-VIII.B). Prvky zafrazené v B skupinach odpovidaji
prvkim d bloku a spolecné se nazyvaji pirechodné (d-prvky). Prvky ve skupinach A senazyvaji
nepi‘echodné nebo také zakladni (s- a p-prvky). Skupina VIII.A (vzacné plyny) se nékdy oznacuje
jako nult&; u skupiny VI1II1.B, kterd ma na kazdém iadku trojici (triddu) prvkd, se potom pismeno B
vynechava. Skupiny oznacené pismenem A se také nazyvaji hlavni a skupiny oznacené pismenem B
vedlg Si. Toto oznateni pochézi ze starsi , kratké€* formy tabulky, kterd ma osm skupin, z nichz kazda
se déli na hlavni a vedlgj§i podskupinu. Lze ji ziskat pieruSenim dlouhé tabulky mezi skupinami
VIII.B al.B a zasunutim vzniklé pravé ¢asti mezi iddky levé. Forma kratké tabulky dobie vyjadiuje
nekteré analogie mezi prvky skupin A a B téhoZ ¢isdla sloupce. Jeji uspoiadani vsak zastira periodicitu
vystavby elektronového obalu atomd.

Krome tohoto, dnes nejrozsirengjSiho oznacovani skupin (zpasob pouzivany nejrozsiiengjSim
chemickym referatovym ¢asopisem Chemical Abstracts), bylo v roce 1985 navrZzeno Mezinarodni unii
pro ¢istou a uzitou chemii — IUPAC cislovani skupin dlouhé periodické tabulky ¢isly 1-18, kde
kaZzdy sloupec véetng prvki VI, B skupiny mavlastni ¢iselné oznageni.

Aby tabulka nebyla piiliS dlouhd, vyélenuje se z 6. periody 14 prvka nasledujicich za lan-
thanem, zvanych lanthanoidy (ssCe— 7, LU) a ze 7. periody 14 prvka za aktiniem, zvanych aktinoidy
(00Th —103L 1), Nna zvl&Stni rédky, které se obvykle ptipojuji na dolni okraj tabulky. Aktinoidy alantha-
noidy jsou prvky vnitiné prechodné (f-prvky).

Nékteré skupiny prvka maji vzité nazvy, napi. alkalické kovy (Li, Na, K, Rb, Cs, Fr). Nazev
pochézi z arabského oznageni rostlinného popela, ktery byval zdrojem Na a K. Kovy alkalickych
(Ziravych) zemin (Ca, Sr, Ba, Ra) maji svtij ndzev podle historického pojmenovani oxida CaO, SrO
aBaO, kterym se fikalo Ziravé zeminy. Halogeny (F, Cl, Br, 1) se nazyvgji podle feckého hals — sl
a gennao — tvoiim, rodim; jsou to tedy prvky solitvorné. Chalkogeny, které se vyskytuji v rudéch
kovi, dostaly ndzev podle feckého chalkos — méd’, bronz, ruda, kov. Vzacné plyny (He, Ne, Ar, Kr,
Xe, Rn) byly pojmenovény podle vzacného vyskytu, diive se jim téZ rikalo podle malé reaktivnosti
inertni.

Jednotlivé skupiny v tabulce se také ¢asto oznatuji podle svého prvniho prvku, napr. prvky
skupiny zinku. Pro prvky skupiny I11.A byl navrZzen nazev triely, pro prvky skupiny IV.A tetrely apro
prvky skupiny V.A pentely. Trojice prvka ve skupiné VIII1.B se nazyvaji skupina Zeleza (Fe, Co, Ni),
skupina lehkych platinovych kovi (Ru, Rh, Pd) a skupinatézkych platinovych kovi (Os, Ir, Pt).
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2. 3. Atomove parametry

Jisté charakteristické vlastnosti atomt, zvla&té jegjich velikost a energie spojené s odtrZzenim
nebo prijetim elektrond odrazeji periodické zmeény ve vystavbe atoma, predevsim jgjich valeneni vrstvy.
Tyto atomové vlastnosti umoziuji piedpovidat chemické vlastnosti prvka a slouzi k vysvétleni jejich
chemického chovani.

2. 3. 1. Atomove, iontové a van der Waal sovy polomery

Mezi nejdalezitéjsi vliastnosti prvka patii velikost atomn a iontd, jeichZz znalost je nezbytna
pro geometrické Uvahy o struktuie pevnych latek a molekul. Vzddenost elektroni od jader atomi
Ize zase vyuZit pri objasiovani energii, které jsou nezbytné pro jejich odtrzeni pii tvorbé iontd.
Presné informace o velikostech atomi aiontd | ze ziskat z kvantové teorie obtizné, piesto | ze o¢ekévat,
Ze atomy s vétsSim poctem elektrontd budou vétsi oproti atomiam pouze s nékolika elektrony. Takové
Gvahy vedly k uréovani atomovych poloméri na zakladeé fady empirickych Gvah.

K ovové poloméry kovovych prvki jsou definovany jako polovina empiricky zji&téné vzdd enodti
mezi dvéma jadry nejbliZSich sousednich atoma v krystalech kovi. Takovéto definice v3ak vyZaduje
fadu zpiresnéni, ktera budou uvedenav kap. 4.2.1.

Kovalentni poloméry nekovovych prvka obdobné odpovidaji poloving mezijaderné
vzdéenosti nejblizSich atomu stejného prvku v molekule. ZaleZi pochopitelné natom, zda jsou atomy
véazany jednoduchou ¢i nasobnou vazbou (nasobné vazby kovalentni poloméry atomi zmenduji).
Kovové a kovaentni poloméry atomt jsou vétSinou oznagovany jako poloméry atomové. Kovové
poloméry prvka jsou uvedeny v tab. 2.6, kovalentni poloméry v tab. 2.7 a periodické trendy
atomovych poloméra znazoriuje obr. 2.19, ze kterého je zigimé, Ze atomové poloméry vzristaji
ve skupinach smérem dolt au prvki s ap bloku v periodéach klesaji zleva doprava.

Tabulka 2.6. Kovoveé poloméry (hodnoty odpovidaji koordinaénimu ¢€islu 12 a udany jsou v pm)

Li | Be
157 | 112

Na | Mg Al
191 | 160 143

K | Ca| S | Ti V | Cr |Mn| Fe | Co| Ni | Cu| Zn | Ga
235|197 | 164 | 147 | 135 | 129 | 137 | 126 | 125 | 125 | 128 | 137 | 153
Rb | Sr Y | Zr | Nb | Mo| Tc | Ru| Rh | Pd | Ag | Cd| In | Sn
250 | 215 | 182 | 160 | 147 | 140 | 135 | 134 | 134 | 137 | 144 | 152 | 167 | 158
Cs|Ba|Lu|Hf | Ta| W | Re| Os | Ir Pt | Au | Hg | TI | Pb | Bi
272 | 224 | 172 | 159 | 147 | 141 | 137 | 135 | 136 | 139 | 144 | 155 | 171 | 175 | 182
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Tyto trendy |ze snadno vysvétlit na zaklade Tab. 2.7. Kovalentni poloméry atomi nékterych prvki (pm)
elektronové struktury atomui. Pri sestupu

ve skupinéch obsazuji valencni elektrony . Vazba

postupné rozsdhlgjsi orbitaly s vySSimi jednoducha| dvojna trojna

kvantovymi ¢isly. Podél periody valengni H 37

eektrony postupné zaplinuji  stejnou F 64

valencni vrstvu. Soucasné se vsak zvysuje cB:lr 123

efektivni naboj jadra a tim i zesiluje | 113

pritahovani elektront ke stredu a atomy o 66 57 51

se zmenduji. Zmeény velikosti atomi ve sku- S 104 94 87

pinach a periodéach, které se obdobné pro- Se 117 107

jevuji i ve velikosti iontt, maji Gzky vztah Te 137 127

k ¥adé jejich chemickych vlastnosti. N 70 60 54
Zgjimavou a dulezitou odliSnost P 110 100 %3

As 121

obecnych trendu ve velikostech atoma vy- Sh 141

kazuje 6. perioda. Jak je vidét naobr. 2.19, C 76 67 60

kovoveé polomery treti fady prvka d bloku Si 117 107 100

se prili$ nelisi od polomera rady druhé, Ge 122 112

COZ je v rozporu s vyrazné vySm poctem Sn 140 130

elektroni. Naptiklad polomeéry molybdenu B 88 76 68

a wolframu jsou 140 pm a 141 pm. Toto

zmenSeni narustu velikosti poloméri atomu oproti o¢ekévéani je nazyvano lanthanoidovou kontrakci.
Nazev pochéazi od prvka prvé fady f bloku, lanthanoidi, které predchazeji tieti fadé d bloku. Vnitini
orbitaly 4f téchto prvka maji diky svému radidnimu rozmisténi slabé stinici schopnosti a repul zni sily
mezi elektrony vznikajici pti jejich
postupném obsazovani nestaci na kom-
penzaci zvySujiciho se ndboje jadra.
Hodnoty Zs naristaji v periodéach

300

200 _ smérem doprava a vysledkem je zvy-
r/pm ujici se pritahovani viech elektronii
véetné valen¢nich a tim i zhutiiovani

100

atomi. Ke kontrakci dale prispiva
i tzv. relativisticky efekt, ktery vede
ke zvySovani hmotnosti elektrona

0 20 40 60 80 100 v prvcich s vysokymi atomovymi ¢isly

v disledku jegjich vysokych rychlosti
pohybul.

Obréazek 2.19. Atomové poméry prvki r v zavislosti na protonovém &isle
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Podobnou kontrakci Ize nalézt i u dalSich prvku, které nésleduji v periodach prvky d bloku.
Napiiklad po vyrazném zvySeni atomovych poloméra mezi borem (88 pm) a hlinikem (143 pm) je
dalSi narust u galiajiz maly (153 pm). Obdobné i zde je tento efekt projevem slabého stiniciho vlivu
orbitalt predchézejicich prvki periody. Vzhledem k tomu, Ze atomové poloméry ¢asto rozhodujicim
zpasobem uréuji chemické vlastnosti prvku, i tyto malé zmény v oc¢ekavanych trendech maji ¢asto
vyznamneé diasledky av dalSim textu umoZzni objasnéni celé fady duleZitych zékonitosti.

lontové poloméry prvka se vztahuji k mezijadernym vzdalenostem nejblizSich kationtt
aanionta v iontovych slouceninach. BIiZsi vysvétleni definice i zpasobu uréovani iontovych poloméra
bude uvedeno v kap. 4.2.5. Nékteré iontové polomeéry jsou uvedeny v tab. 2.8. Porovnanim s tab. 2.7.
je zitggmé, Ze anionty jsou vzdy vétsi nez ptivodni atomy a kationty naopak mensi. ZvétSeni poloméru
atomu pii vzniku aniontu je zptisobeno zvySenymi repulznimi silami v dasledku vétSiho poctu elektro-
na oproti neutrdnimu atomu. Ztrata elektront pii vzniku kationtu naopak vede ke sniZeni repulznich
sil mezi elektrony av pripadé odtrzeni vech valencnich elektroni ziistdva pouze uzaviena vnitini ¢ast
elektronového obalu. Pres vyrazné zmény ve velikosti pii tvorbeé ionti poloméry aniontt a kationtt
piné odrézeji periodické zakonitosti odvozené u atomii.

Tabulka2.8. lontové poloméry (hodnoty v pm; &isla v zavor kach udavaji koordinaéni ¢isla ionti)

Li+ (4) Be2* (4) B3+ (4) N3- 02-(6) F-(6)
59 27 12 171 140 133
Na* (6) Mg2* (6) Al3* (6) p3- S2- (6) Cl-(6)
102 72 53 212 184 181
K* (6) Ca2* (6) Gad (6) Asi- Se2- (6) Br-(6)
138 100 62 222 198 196
Rb* (6) Sr2+ (6) In3* (6) Te2- (6) - (6)
149 116 79 221 220
Cs* (6) Ba2* (6) TI3* (6)
170 136 88

Kovaentni a iontové poloméry se tykaji atomi nebo iontd, které jsou spojeny chemickou
vazbou. Mezijadernd vzddenost zde piiblizné odpovida dotyku nejvysSSich vnittnich vrstev atomi.
Pri této vzdalenosti dochézi k vyrovnéni pritazlivych sil, které vznikaji prekryvem valenénich elek-
troni se silami odpudivymi, které jsou vyvolany piiblizenim nevaenc¢nich vrstev atomi. V pripadé
dotyku valen¢nich vrstev atomi, kdy nedochézi ke vzniku chemické vazby (napiiklad u atom,
j€Z jsou soucasti raznych molekul), vyjadiujeme jegjich velikost van der Waalsovymi poloméry.
Soucet van der Waalsovych polomérti dvou atomi odpovidd mezijaderné vzddenosti, pri které
dochazi k dotyku valen¢nich vrstev atomi bez vzniku vazby. Hodnoty van der Waal sovych poloméri
nékterych prvki hlavnich podskupin jsou uvedeny v tabulce 2.9. Van der Waalsovy poloméry jsou
podstatné vétSi nez poloméry kovalentni a jsou priblizné stejné velké pro izoelektronové éastice
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(¢astice s analogickou elektronovou konfi- ~ Tabulka 2.9. Van der Waalsovy poloméry atomi
, » . , . . nékterych prvki (v pm
guraci). Napiiklad iontovy polomer bromi- Skterych prvki (v pm)

dového aniontu Br™ (196 pm) je velmi blizky H He
van der Waalsovu polomeru izoelektronového 110-130 140
atomu Kr (198 pm). Porovnéni kovalentnich, N @] F Ne

150 140 135 154

iontovych a van der Waalsovych poloméra

|ze vyuZzit pii posouzeni, zda jsou dva atomy 150 125 1(30 fgrz
ve vazebné interakci. Soucet kovalentnich

. . . . As Se Br Kr
nebo iontovych polomeéri dvou vézanych 200 200 195 198
atomi musi byt vzdy menSi neZ soucet Sh Te | Xe
polomerii van der Waal sovych. 220 220 215 218

2. 3. 2. lonizacni energie

Valen¢ni elektrony rozhoduji o mnoha chemickych a fyzikanich vlastnostech atomi. Tyto
elektrony jsou uloZeny v potencidlové jamé jadra atomu negiméné hluboko. Minimalni energie
potiebna k odtrzeni takovéhoto el ektronu z atomu v plynném stavu

A(@) —> A'(9) + e (9) (2.29)
Se nazyva ionizaéni energie, |. V termodynamickych vypoctech se ¢astéji pouZziva misto ionizacni
energie molarni ioniza¢ni entalpie Lze ji charakterizovat také jako praci, kterou musime vynal ozit,
aby z atomu v z&kladnim stavu byl odtrZzen nejslabéji vazany elektron a Uplné vzdalen z jeho prostorul.

OdtrZzeni nejdabgji vazaného elektronu z neutrainiho atomu odpovida prvni ionizaéni
energii 1,, ionizace takto vzniklého kationtu predstavuje druhou ionizaéni energii, 1,. Podobné Ize

v s

odvodit dal&i vySSi ionizagni energie.

Hodnoty ionizatnich energii se vétSinou udavaji v elektronvoltech (eV), piicemz 1 eV odpovi-
da préci, kterou je tieba vynal oZit na pirenos el ektronu mezi misty s rozdilem potencida |l V.

lonizaéni energie atomu vodiku je 13,6 €V, odtrZzeni elektronu z tohoto atomu proto odpovida
pienosu elektronu mezi misty s potencialovym rozdilem 13,6 V. ZjednoduSené |ze takeé fici, Ze prvni
ioniza¢ni energie atomu je uréena energii negjvySe obsazeného orbitalu atomu v z&kladnim stavu.
Z hodnot prvnich ionizaénich energii, které jsou uvedeny v tab. 2.10 a na obr. 2.20, 1ze odvodit
obecny trend: prvni ionizagni energie prvka v periodické tabulce postupné klesgji ve skupinich
avzruastaji v periodéch tak, Ze ngjniZsi hodnoty nachézime u prvka vlievo dole (blizko cesia) a ngjvyssi
vpravo hahote (poblizZ fluoru). Periodické zmény jsou ve shodé se zmenami efektivniho ndboje jéadra,
které byly vysvétleny pii vykladu vystavbového principu. Drobné odchylky od obecnych trendd, které
také odrazeji hodnoty Z, jsou zpisobeny repulzemi mezi el ektrony téze podvrstvy (skupiny degenero-
vanych orbital ). lonizatni energie jsou dale ve shodé s atomovymi poloméry. V malych atomech jsou
eektrony bliZze jadra a v disledku silnych elektrostatickych sil je jegjich odtrZzeni spojeno s vysokymi
hodnotami ioniza¢nich energii.
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Tabulka2.10. Prvni avyssiionizaéni energiel,, (hodnoty v eV)

H He
13,60 24,58
54,40
Li Be B C N 0] F Ne
5,39 9,32 8,30 11,26 14,53 13,61 17,42 21,56
75,62 18,21 25,15
153,85 37,92
259,30
Na Mg Al S P S Cl Ar
514 7,64 5,98 8,15 10,48 10,36 13,01 15,76
47,29 15,03 18,82
80,12 28,44
119,96
K Ca Ga Ge As Se Br Kr
4,34 6,11 6,00 8,13 9,81 9,75 11,84 14,00
31,81 11,87
51,21
Rb Sr In Sn Sh Te I Xe
4,18 5,69 5,79 7,34 8,64 9,01 10,45 12,13
27,5 11,03
Cs Ba TI Pb Bi Po At Rn
3,89 521 6,11 7,42 7,29 8,43 10,75 10,74
25,1 10,00
Ra
5,28
10,15

1/eV

80

Obrézek 2.20. Prvni ioniza¢ni energie prvki | v zavislosti na protonovém ¢&isle
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Prikladem nepravidelného rastu prvnich ionizagnich energii je napiiklad niZsi hodnota |, atomu
boru v porovnani s atomem beryllia. Bor ma jeden elektron navic oproti zcela zaplnéné aproto
stabilni podvrstvé 2s atomu beryllia. Pokles |, pii prechodu od dusiku ke kysliku ma odlisné
vysvétleni. Konfigurace téchto atomt miaZeme napriklad napsat

N: [He] 257 2p>(12py12pz1 O: [He] 257 2p>(22py12pz1
Vidime, Ze v atomu kysliku jsou v jednom p orbitalu pritomny dva elektrony, coz vyvolava silné
repulzni sily, které vyrovnavaji zvySeny ndboj jadra a sniZuji hodnotu Z.

Jak ukazuje tabulka 2.8., ionizace prvki do vySSich stupnt vyZaduje vySSi ionizagni energie.
Napiiklad druha ioniza¢ni energie atomu (energie nutna k odtrzeni elektronu z kationtu M*) je vyssi
nez prvni ionizaéni energie. ZvySeni energie je zpasobeno tim, Ze elektrony jsou odtrhavany z kladné
nabitych éastic. Tyto energie dale vyrazné stoupgji, kdyZ je odtrhavan elektron z vnitini uzaviené
vrstvy atomu, jak je tomu u druhé ionizacni energie lithia a ostatnich prvka 1. hlavni podskupiny.
Druhaionizacni energielithia (75,6 €V) je vice nez desetkrét vySSi oproti prvni ionizaéni energii (5,3 €V).

V anorganické chemii se casto vysvétluje vySSi energie, kterou vyZaduje tvorba ionta
M3* aM* prvki 6. periody (zvl&té u thalliaa olova) ve srovnani s prvky nizSich period (napk. In, Sn,
Ga, Ge) vlivem efektu inertniho elektronového paru (obtiZzné odtrZeni s elektroni a jejich mala
snaha podilet se na vzniku vazeb). Tuto skuteénost napiiklad potvrzuje pirednostni tvorba slou¢enin
TI* a snadna redukce slougenin Pb* na slou¢eniny Pb*. Porovngme v&ak na obr. 2.21 celkové
ioniza¢ni energie (soucet hodnot vSech ionizagnich energii vedoucich ke tvorbé piisludného iontu)
prvki 4. periody (gallium, germanium a arsen), které prednostné tvoii ionty M3, M* a M*,
adiskutovanych prvka 6. periody. Oproti oéekavani zjistime, Ze niZsi celkovéionizaéni energie atim
i snaz8i moznost tvorby ionti bez uplat-

néni efektu inertniho elektronového :

paru vykazuji prvky 6. periody. Timje ~ E\ ___________ ___________ T
ae vysvétleni efektu inertniho elektro- &~ Qc\ b A o
nového paru na zéklade dektronovych 5 "“"sliilioiﬁ;\}f& T T
charakeristik jedhotlivych atomi zpo- 2 S VAT T .
chybnéno. O vzniku sloucenin totiZ roz- g _ skupina 'Iil"gi """""" T
hoduje cela fada dalSich energetickych .S e P .
piispévki. AZ z jejich porovnani vyply- % ““““““ Pb
va, Ze efekt inertniho elektronového R e Y i S O Tl
paru maZe byt vysvétlen predev&m e ' L OB
nazakladé miizkovych energii vznika- 4} 3 ; - :
jicich dloucenin a ne pouze elektro- Perioda

novymi charakteristikami jednotlivych
. Obrazek 2.21. Souéet hodnot ioniza¢nich energii prvka I11.A az V.A
atomu. podskupiny
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2. 3. 3. Elektronova afinita
Prijeti elektronu atomem v plynné fazi
A(g) +e(9) —> A(9) (2.29)

Ize charakterizovat elektronovou afinitou, A., ktera odpovidad zaporné hodnoté energie vyse
uvedeného procesu. Jestlize elektronova afinita atomu A je vySSi nez elektronova afinita atomu B,
pak piijeti elektronu atomem A je spojeno s uvolnénim vySSi energie a elektronova afinita nabyva
vyS&Si kladné hodnoty. Obdobné jako v piipadé ionizagni energie, jsou hodnoty elektronové afinity
vyjadiovany nejc¢astéji v eV, zatimco hodnoty obdobné definované enthalpie zachyceni elektronu
atomem v kJ-mol™.

Elektronova afinita prvki je uréovana predevsim energii jednoho z hraniénich orbitala (HO),
v tomto pripadé nejniZze leZiciho neobsazeného nebo z poloviny obsazeného orbitalu atomu
v z&ladnim stavu (v literatuie oznatovan LUAO z anglického lowest unoccupied atomic orbital).
Druhy hrani¢ni orbital odpovida nejvysSimu obsazenému nebo z poloviny obsazenému orbitalu
(HOAO z anglického highest occupied atomic orbital). Hrani¢ni orbitaly rozhodujicim zptsobem
ovliviiuji zmeény v rozloZeni elektroni pii vzniku chemickych vazeb.

Vysokou elektronovou afinitu nalézame u prvka, ve kterych mohou elektrony vstupovat
do orbitalt, které jsou pod silnym efektivnim ndbojem jadra. Jde piedevsim o prvky umisténé v pravé
horni ¢asti periodické tabulky (neuvazujeme-li vzacné plyny), predevdim v blizkosti fluoru (tab. 2.11).
Nizkymi nebo z&pornymi hodnotami A, se vyznacuji prvky, které maji z poloviny (prvky 5. hlavni
podskupiny) nebo zcela (prvky 2. hlavni podskupiny) zaplnény valenéni podvrstvy el ektrony.

Tabulka2.11. Elektronova afinita A, (hodnoty v eV *)

H He
0,754 -0,5
Li Be B C N O F Ne
0,618 -0,5 0,277 1,263 -0,07 1,461 3,399 -1,2
—6,75
Na Mg Al Si P S Cl Ar
0,548 -0,4 0,441 1,385 0,747 2,077 3,617 -1,0
-5,51
K Ca Ga Ge As Se Br Kr
0,502 -0,3 0,30 1,2 0,81 2,021 3,365 -1,0
Rb Sr In Sn Sb Te | Xe
0,486 -0,3 0,3 1,2 1,07 1,971 3,059 -0,8

* Prvé hodnoty odpovidaji vzniku A~z atomu A; druhé hodnoty A z aniontu A~

45



Obdobneé jako u ionizacnich energii, zname i elektronové afinity vy3Sich stupiia, odpovidajici prijeti
dal§iho elektronu k jiz vytvorenym aniontam. Odpovidajici hodnoty elektronovych afinit v tomto
piipadé vzdy nabyvaji zdpornych hodnot, protoZe prijeti elektronu aniontem je vzdy spojeno
s narastem odpudivych sil elektroni, které prevysi pritazlivé sily jadra.

2. 3. 4. Elektronegativita

Elektronegativita, y, vyjadiuje schopnost atomu prvku pritahovat elektrony v pripadé, Ze je
soucasti douceniny. Atomy s vysokymi hodnotami elektronegativity a tim i silngji pritahujicimi
elektrony nazyvame elektronegativnimi (fluor a jemu blizké prvky), atomy upiednostiujici ztratu
elektronu povaZzujeme za elektropozitivni (napriklad alkalické kovy).

61
Ne

Obrazek 2.22. Elektronegativita prvki v zavisosti na protonovém ¢&isle Z

Elektronegativita byla definovana nékolika rozdilnymi zptsoby a dodnes je jgi piesné
vysvétleni predmétem diskusi. Obdobné jsou rozdilné i pristupy k urceni jeji kvantitativni stupnice.
Nejpouzivanéjsi hodnoty elektronegativity odvodil Pauling (tab.2.12 a obr.2.22) na zakladé
porovnani vazebnych energii molekul. Pauling piedpokladal, Ze priristek energie A vazby A-B
oproti energiim vazeb A—A a B—B odpovida iontovému piispévku ke kovaentni vazbé A-B.
Tento tzv. iontové stabiliza¢ni energeticky prispévek Pauling vyjadtil vztahem

A = E(A-B)—{E(A-A) -E(B-B)}2 (2.30)
Obecné energie E(X-Y) vyjéadiend v kJ-mol™ pritom pifslud energii vazby (X-Y), tj. energii,
kterou je nutno vynalozit k disociaci dané molekuly. Napiiklad energie vazby H—F je 566 kJ-mol™

a energie nepolérnich vazeb H—H a F—F odpovidaji 436 resp. 158 kJ-mol™. Geometricky pramér
energii nepolérnich vazeb (436 - 158)"2 = 262 kJ-mol™ je 0 304 kJ - mol™ men3i neZ energie vazby HF.

Jak je vidét, prispévek A vyjadiuje nejen rozdil v energii vazby mezi atomy A a B uplatiujici
iontovy prispévek a obdobné pomysiné vazby cisté kovalentni, ae také vyjadiuje miru rozdilu
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schopnosti atomia A a B pritahovat elektrony. Vzhledem k tomu, Ze velicina A neni aditivni, odvodil
Pauling empiricky vztah

| 24— %5 | = 0,102 VA (2.31)
kde velicina VA jiz aditivni je a y, a y, jsou tzv. Paulingovy elektronegativity atomi. Jestlize se
energie polérni vazby A—B vyrazné liSi od geometrického primeéru energii nepolarnich vazeb A—A
a B—B, lze o¢ekavat vyrazny iontovy prispévek ke kovalentni vazbé a soucasné i velky rozdil
elektronegativit atomi A—B.

Tabulka 2.12. Hodnoty elektronegativit podle Paulinga (uvedeny kurzivou) a M ullikena

H He
2,20
3,06
Li Be B C N O F Ne
0,98 1,57 2,04 2,55 3,04 3,44 3,98
1,28 1,99 1,83 2,67 3,08 3,22 4,43 4,60
Na Mg Al Si P S Cl Ar
0,93 1,31 161 1,90 2,19 2,58 3,16
1,21 1,63 1,37 2,03 2,39 2,65 3,54 3,36
K Ca Ga Ge As Se Br Kr
0,82 1,00 181 2,01 2,18 2,55 2,96 3,0
1,03 1,30 1,34 1,95 2,26 2,51 3,24 2,98
Rb Sr In Sn Sh Te I Xe
0,82 0,95 1,78 1,96 2,05 2,10 2,66 2,6
0,99 121 1,30 1,83 2,06 2,34 2,88 2,59
Cs Ba TI Pb Bi
0,79 0,89 2,04 2,33 2,02

Vzhledem k tomu, Ze Paulingovy hodnoty elektronegativity se zvysuji se zvy3ujicim se oxi-
dacnim ¢islem prvku (v tab. 2.12 jsou uvedeny hodnoty y pro nejvysSi oxidacni ¢isla prvku), byla
navrZzena rada dalSich definic, které vychazeji predevdim z vlastnosti jednotlivych atomi a potlacuji
vyznam jegjich chovani ve vazbé. Jednim z téchto pristupi je definice A. L. Allreda a E. Rochowa,
ve které je elektronegativita uréena eektrickym polem na povrchu atomu. Elektron v blizkosti
povrchu atomu je silné ovliviiovan efektivnim nabojem jadra Zy. Elektrostaticky potencia povrchu
takového atomu je tmérny Z/r2 Allredovu — Rochowu definici el ektronegativity vyjadiuje vztah

0,3590 Z,,
+ —_—
(r IA)?

kde r odpovida kovalentnimu poloméru atomul.

: (2.32)

V rovnici (2.32) jsou pouZity parametry, které umoziuji srovnani takto ziskanych hodnot
s hodnotami  elektronegativity odvozenymi Paulingem. Podle této definice k prvkam s vysokou
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elektronegativitou patii atomy s vysokym efektivnim nébojem jadra a malymi kovaentnimi poloméry
(atomy obdobné fluoru). Definice elektronegativity, kterd vychézi z elektrického pole na povrchu
atomu, miazZe byt svyhodou vyuZita k popisu rozloZeni el ektronové hustoty ve slouc¢eninéch.

Dalsi definici elektronegativity navrhl R. Mulliken na zékladé studia elektronovych spekter
atomi. VySel z predpokladu, Ze rozmisténi elektronti v molekule I1ze odvodit ze schopnosti atomi
vytvaiet kationty a anionty. Jestlize m& atom vysokou ionizagni energii a vysokou elektronovou
afinitu, pak bude ve slou¢ening vyrazné pritahovat sdileny elektron ke svému jadru a mizeme je
oznadit za atom silng el ektronegativni. Naopak, jestliZze je ionizagni energie i elektronova afinita mala,
atom bude snadngji ztrécet elektrony a bude atomem elektropozitivnim. Z uvedeného piedpokliadu
byla definovana Mullikenova elektronegativita, y,, jako primérna hodnota ionizacni energie
a elektronoveé afinity prvku (v eV):

7, = V2(1+A) (2.33)

Vzhledem k tomu, Ze elektronova afinita i ionizaéni energie vyrazné vzrastgji s kladnym nabojem
Castice, také hodnoty elektronegativity rostou se zvysujici se ionizaci atomu.

Chceme-li ziskat skute¢nou hodnotu elektronegati-
vity atomu, ktery se U¢astni vazby, je nutné uvazovat jeho
valenéni stav (zastoupeni s a p orbitald na hybridizaci
atomu, blize kap. 3.4.1). Vzhledem k tomu, Ze uvedené or-
bitaly maji odlisné hodnoty | a A atim i elektronegativity,
je nutné tuto skute¢nost zahrnout do vypoctu. Rozdilné

X F1Ae elektronegativity s a p orbitala se dale projevi v tzv. se-

Energie ——

HOMO kundarni hybridizaci, ktera napiiklad umoziuje vysvétlit
prostorové rozmisténi vazebnych partnerd prvku a tim
S i symetrii molekuly.

Vydedné hodnoty elektronegativity ziskané Mulli-
LUMO kenem jsou v tab. 2.12 porovnany s hodnotami odvozenymi
Paulingem. Piepocet je proveden podle vztahu

X, = 135y, — 1,37 (2.34)

—
e_

—>
e_

Z Mullikenovy definice ddle zietelné vyplyva vztah mezi
elektronegativitou a hrani¢nimi orbitaly atomi. Elektro-

—
e_

negativitu 1ze povazovat za energii odpovidgjici hlading,
kterd leZi v poloviné vzdaenosti nejvysSiho obsazeného
a ngnizsiho neobsazeného orbitalu atomu (obr. 2.23).

Obrézek 2.23. Vztah mezi elektronegativitou 7, Maji-li oba hrani¢ni orbitaly nizkou energii, elektrone-

Ltvrdosti* atomd a hraniénimi orbitaly HOAO . . -
aLUAO gativita atomu je vysoka.
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Hodnoty elektronegativity maji velky vyznam piedevSim pii charakterizaci vazebnych energii,
piedpovédi polarity vazeb a molekul a napomahaji k vysvétleni typa reakci, kterych se atomy
amolekuly G¢astni.

Zatimco jedna polovina souctu hodnot ionizacéni energie a elektronové afinity atomu
odpovida energii hrani¢nich orbitali a tim i elektronegativité v pojeti Mullikena, energeticky rozdil
mezi hrani¢nimi orbitaly (rozdil mezi ioniza¢ni energii neutrdniho atomu a jeho aniontu) piedstavuje
tzv. ,tvrdost, n, atomu nebo iontu

n=12-(1-A) (2.35)

Tvrdost atomi aiontt stoupd s rostouci energetickou separaci hrani¢nich orbitalt. Mezi tvrdé
atomy a ionty lze zaradit ¢éstice s vysokou ionizacni energii a nizkou elektronovou afinitou.
V pripadé, Ze ionizacni energie nabyva vyrazné vySSich hodnot nez elektronova afinita, coz byva
velmi ¢asto, tvrdost ¢astice ptimo koreluje s ionizacni energii. Pak mezi tvrdé atomy a ionty patii
céstice blizké fluoru. Mékké atomy a ionty jsou charakterizovany nizkymi hodnotami ioniza¢nich

v

energii i elektronovych afinit. Do této skupiny |ze zaradit t&ZSi alkalické kovy a halogeny. Leh¢i prvky
ve skupinéch periodické tabulky proto patti mezi atomy tvrdé, tézsi prvky nalezi k atomam mekkym.
Tvrdost atomu Ize spolecné s elektronegativitou vyuZivat pii odhadovéni reakénich mechanizmua
avydednych produktt reakci predevSim na zakladé predstav R. G. Pearsona v donor-akceptorovych

interakcich.

Hlavni vyznam tvrdosti atomiu vSak spociva v tom, Ze umoziuje odhadnout rozsah zmen,
kterym atom podléha v pritomnosti el ektrického pole, vytvéaieného piedevSim nebliZzSimi atomy aionty.
Tvrdost je proto Uzce spjata s piedstavou polarizovatelnosti «, t.j. snadnosti podiéhat distorzi
elektrickym polem. Tvrdé atomy a ionty predstavuji ¢astice s nizkou polarizovatelnosti (obtizné
podléhgjici distorzi). Jednim z nejdulezitéjSich projevi polarizovatelnosti v chemii jsou zmény, které
nastavaji v atomu, kdyZ se do jeho blizkosti dostane jiny atom nebo ion. V duasledku toho se totiz
vyznamnym zptasobem meéni vinové funkce i energie obou ¢astic, vytvari se chemicka vazba, které je
vénovana dal§i kapitola textu.

2. 3. 5. Magneticke vlastnosti atom a iontzi

Atom, ion nebo molekula v pripadé, Zze maji minimané jeden nesparovany elektron, jsou
pritahovany magnetickym polem a nazyvame je paramagnetické ¢astice. V pripadé vétSiho poctu
blizko sebe uspoiadanych paramagnetickych atomt nebo iont, které mohou pasobit spolecné,
se projevuji razné slozité formy magnetizmu, feromagnetizmu nebo antiferomagnetizmu. Slouc¢eniny,
které nemaji nesparované elektrony s vyjimkou nekterych slozitéjSich piipadua, jsou diamagnetické,
CoZ znamend, Ze je magnetické pole slabé odpuzuje. Proto je méreni magnetickych vlastnosti cestou,
jak 1ze zjistit piitomnost a poéet nesparovanych elektrond v prvcich a slou¢eninach.
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Ve skutecnosti je paramagnetismus sloZzen ze dvou piispévka. Prvni je vyvolan orbitdnim
pohybem elektroni v atomu. Druhy prispévek, ktery je zpisoben vlastnimi spiny nesparovanych
eektroni aje zavidy najgich poctu, byvav fadeé dualeZitych piipadi dominantni. V téchto piipadech
plati, ze

i =2/S(S+1) - (BM.) (2.36)

kde 1 je magneticky moment paramagnetickych atoma a Sje rovno souctu spina viech nespéaro-
vanych atomu. Takto vypocitané hodnoty magnetickych momenta 4 pro jeden az pét nesparovanych
elektroni jsou uvedeny v tabulce 2.13 v nasobcich Bohrovych magnetond (B.M.).

Tabulka2.13. Spinovy magneticky moment u

pocet nespar ovanych | celkové spinové Y7,
elektroni (n) ¢ido (S) (vB.M)
1 1/2 1,73
2 1 2,83
3 3/2 3,87
4 2 4,90
5 5/2 5,92
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3. Chemicka vazba a struktura molekul

Moderni techniky, napiiklad rentgenova strukturni analyza a spektroskopie, umoziuji stdle
sVeétsi presnosti urcovat strukturu molekul a tim stoupa i naSe poznani chemické vazby. Stale doko-
nalgsi teorie vazby zase dovoluji detailngjsi piedpovedi tvara molekul, trendt v pevnosti vazeb,
spektroskopickych a magnetickych viastnosti molekul a mechanismi jejich reakci. Presto jsou stale
vyuzivany i jednodusSi vazebné teorie, které pies svou neliplnost a nepresnost poskytuji zakladni
informace o usporadani chemickych vazeb v molekul&ch. To plati predevsim o teoriich lokalizovanych
vazeb, z nichZ se v Gvodu bliZze zminime o Lewisové predstavé sdileni elektronovych para. V dalsi
¢asti kapitoly se zamérime na mnohem propracovangjsi teorii delokalizovanych vazeb, piredevSim
vysvétleni vazby v dvouatomovych a viceatomovych molekulach pomoci teorie molekulovych
orbital. V této ¢asti bude pozornost zaméena i na z&kladni predstavy objasiujici geometrické
usporadani molekul véetné jejich symetrie. Soucasti kapitoly bude charakterizace dalSich typi vazeb
ainterakci (iontovavazba, vazba v pevnych latkach, vodikova vazba a van der Waal sovy sily).

3. 1. Lewisova predstava lokalizovanych vazeb

Nejjednodussi pohled na vazbu v fadé molekul vychazi z predstavy, Ze elektrony Ucastnici se
vazby zastavaji umistény mezi dvojici vazanych atoma, pricemz vazba v celé struktuie je souhrnem
(souctem) jednotlivych vazeb. Uvedend piedstava je vhodna diky své jednoduchosti a umoZziuje
snadné vyjédieni stavby molekul elektronovymi vzorci. Ve skute¢nosti se tato teorie, odvozena
G. N. Lewisem na pocétku stoleti, stala souéasti obecného jazyka chemie ai dnesje béZné pouzivana.
Jak uvidime dale, ma tato my3lenka trvale umisténych elektroni mezi vazanymi atomy velmi dulezita
omezeni, piestoze byl v posledni dobé poloZen zaklad i jejiho kvantové mechanického vysvétleni
(R. F. W. Bader, 1990).

3. 1. 1. Srukturni elektronoveé vzorce

Podle Lewisova piedpokladu, kazdy elektronovy par vytvérgici tzv. kovalentni vazbu, lezi
naspojnici jader dvou nejblizSich atomii. Podle poétu sdilenych para mezi dvéma atomy rozeznavame
pak vazbu jednoduchou, dvojnou nebo trojnou. Kovalentni vazby maji vyrazné smérovy charakter.
Dvojice sparovanych valencnich elektront atomu, které jsou oznacovany jako volné péry, neprispiva-
ji ptimo k vazbg, ale vyrazné ovliviji tvary molekul ajejich chemickeé vlastnosti. Lewisova predstava
déle vychézi z poznani, Ze ve velké fadé existujicich slou¢enin je spinéno oktetové pravidlo, které
iika, Ze kazdy atom p¥i vzniku vazby se snaZi sdilenim elektronid dosahnout ve valenéni vrstvé
osmi elektroni. Elektrony zprostiredkujici vazbu se piitom pocitaji do valenéni vrstvy obou vazanych
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atomut. Takovato konfigurace odpovida v pripadé zaplnéni s a p orbitalti uzaviené vrstvé, charakte-
ristické pro vzécné plyny. V pripadé atomu vodiku jde o doplnéni na elektronovou konfiguraci 1s?
nejbliZSiho helia.

Oktetové pravidlo umoZinuje jednoduchy zpisob sestavovani Lewisovych struktur
(strukturnich elektronovych vzorcu), které vyjadiuji rozmisténi vazeb a volnych elektronovych para
v molekule. Pti sestavovani Lewisovych struktur je vhodné postupovat nasledovng:

1. Zjistime pocet vSech elektroni, které budou soucasti struktury, sectenim vSech vaencnich
elektront zU¢astnénych atomi. Kazdy zdporny ndboj v piipadé iontu odpovida dalSimu elektronu;
kladny néboj iontu se odrazi v piislusném sniZeni poctu elektroni.

2. Napiseme symboly prvku tvoricich molekulu v usporadani, které odpovida piedpoklddanym
vazbam (sttedem molekul byvaji nejméne el ektronegativni prvky).

3. Rozmistime elektronové péary ve vzorci tak, aby kazdé vazbé priduSela jedna elektronova
dvojice. Zbyvagjici elektrony, které mohou vytvéret volné elektronové pary nebo nésobné vazby
umistime tak, aby kazdy atom dosahl oktetu.

Tabulka3.1. P¥iklady strukturnich elektronovych vzorci

|C===0]
/g\ /ﬁ\_l_
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V grafickém znézornéni kazdému vazebnému i nevazebnému elektronovému péaru nalezi
jednoduché ¢éra nebo dvojice tecek, samotny nesparovany elektron vyznacuje jedna tecka. V pripadé
polyatomickych iontt vyznacime celkovy néboj tak, aby bylo zigjmé, Ze ndleZi iontu jako celku.

V tab. 3.1 jsou uvedeny priklady strukturnich elektronovych vzorci nékterych molekul aiontd.
Je dulezité s uvédomit, Ze elektronové vzorce obecné nevyjadiuji tvary molekul, pouze pocet vazeb
advojice atomu, které spojuji. V jednoduchych piipadech, piedevsim u planarnich molekul, se vSak
pii psani vzorca priblizné rozmisténi ¢astic v prostoru respektuje (naptiklad u linearnich a lomenych
molekul).

Jestlize je rozdil v elektronegativité dvou navzgem vézanych atomt dostatecné velky, je
mozné zjednoduSen¢ piredpokladat, Ze sdilené elektrony patii zcela do elektronového obalu elektrone-
gativnéjSiho atomu, neboli Ze jeden atom piedal elektron drunému. Vysedné ionty maji konfigurace,
které respektuji oktetové pravidlo (odpovidaji ngjblizSimu vzacnému plynu). Vytvoreni vazby je tedy
dano vznikem opatné nabitych navzdjem se piitahujicich iontd. Vazba tohoto typu, ktera nema
smeérové vlastnosti, se nazyvaiontova a bude ji vénovana pozornost v kapitole 3.7.

K oordinaéné kovalentni vazba

Lewisovy strukturni elektronové vzorce lze vyuzit i u doucenin, ve kterych vznika vazba
tzv. koordinaci. K tomu dochazi tehdy, kdyz jeden partner poskytuje do vazby elektronovy par,
piedstavuje tak Lewisovu bézi a druhy partner se stava piijemcem elektroni, predstavuje Lewisovu
kyselinu. Takto vznikgjici koordinaéné kovalentni vazba (donor-akceptorova vazba) se uplatiuje
piedeviim v koordinagnich slouceninach, ve kterych jsou centralni atomy pievazné kova vazany
k donorovym ¢ésticim, tzv. ligandam. U téchto sloucenin s koordinaéné kovalentni vazbou nelze
uplatnovat oktetové pravidlo. Centrani atomy kovt dopliuji své valen¢ni elektrony o sdilené
elektronové pary tak, aby v souctu dosahly elektronové konfigurace neblizSiho vzacného plynu.
Oktetové pravidlo je zde zménéno na 18ti-elektronové pravidlo diky tomu, Ze periody s piechodnymi
kovy jsou rozsSireny o 10 elektronia d orbitala. Prikladem sloucenin spliiujicich 18ti-elektronové
pravidlo jsou [Ni (CO),] a[Co (NH3)e]*
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Donor-akceptorova vazba se v elektronovych vzorcich vyznaguje Sipkou, jgiz smér souhlasi se smé-
rem piesunu elektronové hustoty. Vzorce piitom nezahrnuji valen¢ni elektrony kovi, které jsou de
soucésti 18ti-el ektronoveé konfigurace.

Je v&ak nutno upozornit, Ze fada stdlych komplexnich slou¢enin 18ti-elektronové pravidio
nesplnuje. Piikladem miZe byt sloucenina K3[Fe(CN)e] s elektronovou konfiguraci centrdniho iontu
Fe*: 3d°4s?. P&t valenenich eektroni kovu dopliiuje Sest sdilenych elektronovych pérti na celkovy
pocet 17 elektrond.

Formalni naboj, oxidaéni ¢islo a vaznost

Ackoli celkovy ndboj molekula (polyatomicky ion) vlastni jako celek, pro neékteré pripady je
vhodné kazdému atomu molekuly urcit formélni naboj, ktery je definovan jako pocet valenénich
elektronia daného atomu ve volném stavu snizeny o poéet elektroni volnych elektr onovych péara
a jednu polovinu poétu sdilenych elektronia. Formalni naboj tak piedstavuje pocet elektront, ktery
atom ziskéva nebo ztréci, kdyz vstupuje do idedlni kovalentni vazby s ostatnimi atomy molekuly.
Celkovy soucet formalnich ndboja atomi v molekule je roven nule, u iontt se rovné jgich celkovému
naboji.

Formalni ndboj 1ze vyhodné pouZzit, kdyZ je nutné urcit nejpravdépodobnéjsi z eektronovych
vzorcua v pripade, Ze 1ze molekulu nebo ion popsat nékolika zpasoby. Nejpravdépodobngjsi struktura
snegniZsi energii odpovida vzorci, ve kterém maji atomy nejnizsi forméni néboje (obvykle leZi
v rozmezi —1 aZ 1). Naptiklad z formalnich nabojt atomi dvou elektronovych vzorci aniontu NO3

o 1 |6|'_| -
e — o

N\ - o \or
S/ \A 7\~
je pravdépodobnéjsi prvni aternativa. Obdobné, negnizsi energii lze o¢ekavat u struktur, v jeichz
vzorcich maji elektronegativnéjsi atomy ,,vice" zgporné formani naboje, atomy s niZsi elektronegati-
vitou ndboje kladné. Pak za pravdépodobnéjsi ze dvou struktur

A B O
N,/ =
B > Iﬁ.
I \/
|ze uvaZovat strukturu prvni, piestoze atom boru nespliiuje oktetoveé pravidlo. Ve druhém pripadé vSak
el ektronegativngjsi atom fluoru vykazuje kladny formalni naboj.

Formalni naboj je zaloZen na ¢isté kovalentnim pohledu na vazbu, kdy jsou elektronové pary

zcela rovnomérné sdileny dvojicemi atomi. Jiny model, vyuzZivany k charakterizaci vazby, vychazi

viNs v 2

Z predstavy, Ze ¢astecny prenos sdileného elektronového paru k elektronegativngjsi ¢asti dvojice
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dosahuje takového rozsahu, Ze oba elektrony jsou zcela umistény na elektronegativnéSim atomu.
Kazdému atomu tak Ize prisoudit efektivni naboj, ktery nazyvame oxidaéni ¢&islo. Toto ¢ido lze
definovat také jako relativni elektricky néboj (pocet elementérnich nébojia), ktery by byl
piritomen na atomu, kdybychom elektrony kazdé vazby, kter& z atomu vzchazi, pridélili elektro-
negativnéjSimu z atoma. Oxidacni ¢isdlo nabyva vétsinou celych kladnych a zapornych hodnot.
Oznatujeme jg iimskou cidici v exponentu vpravo nahofe u symbolu prvku. Zgporna hodnota
oxidacniho ¢isla se vyznacuje znaménkem, kladna hodnota se nevyznacuje.

Pri uréovani oxidacnich ¢isel atomi ve slou¢ening ¢asto pouzivame odlisny postup. Vychazime
Z predpokladu, Ze douceninu povazujeme za formané dozenou z iontd, jeichz ndboj (shodny
s oxidagnim ¢islem) hledame naptiklad za vyuZiti niZze uvedenych pravidel:
1. Soucet oxidacnich ¢isal v3ech atomi elektroneutrdni molekuly je roven nule, v pripadé
iontu je roven jeho nabaoji.
2. Oxida¢ni ¢ido atomu v neslouc¢eném stavu nebo atomu v molekule prvku (napi. Fe, Py)
jerovno nule.

3. Atom vodiku m& ve slouceninédch oxidacni ¢islo | (ve slouceninach s nekovy) a —I
(ve slouceninéch se silng elektropozitivnimi kovy).

4. Prvky 1.A podskupiny maji oxidatni ¢idlo I, prvky 2.A podskupiny oxidagni ¢islo I,
prvky 3.A podskupiny vystupuji prednostné v ox. ¢ide Il nebo | a prvky 4.A podskupiny
v ox. ¢idelV nebo 1.

5. Kysdik mave svych slou¢eninach (s vyjimkou peroxidi, superoxida, ozonida a slouc¢eniny
s fluorem OF,) oxidagni ¢islo —I1.

6. Fluor mave souceninach vzdy oxida¢ni ¢ido —I.

V nekterych pripadech vyZaduje uréeni oxidacniho cisla hlubsi znalost vazebnych poméra
ve doucéening, u nekterych organickych molekul je prifazeni zcela formdni a vypoctené hodnoty
oxidatniho ¢isla nabyvaji i zZlomkovych hodnot. Presto jsou oxidacni ¢idavelmi uzitetnaa pro objas-
néni stechiometrie anorganickych sloucenin, jgich pojmenovéani a pro formani vycisovani chemic-
kych rovnic zcela nezbytna.

K charakteristice vazebnych poméra v molekule se nékdy pouziva tzv. vaznost (kovalence).
Pod timto pojmem rozumime podet sdilenych elektronovych para, kterymi je atom vazan
k ostatnim atomam. Podle této definice maji napiiklad v molekuléch a iontech uvedenych v tab. 3.1
atomy nésledujici vaznosti a oxidagni ¢isla: N,: vaznost N(3), oxidaini ¢islo N% NHg: vaznost N(3),
H(1), oxidaeni ¢islaH', N™"'. Z piehledu je zigimé, Ze vaznost prvki se miZe vyrazné lidit od oxidac-
nich ¢isel. Dadle je dilezité, Ze v iontovych slou¢eninach, napriklad v NaCl, maji prvky vaznost rovnu
nule (sdileni elektroni je v téchto douéeninach nevyznamné).
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Rezonanéni struktury

V mnoha piipadech jednoduché Lewisovy
struktury neodpovidgji strukturnimu stavu molekuly.
Napriklad strukturni vzorec molekuly Os; nasvédéuje

/ 6\
o 9
uspoiadani s rozdilnymi vazbami mezi atomy kysliku, ve skute¢nosti jsou ale obé vazby shodné
sevzddenostmi 128 pm. Tato vazebna délka leZi mezi hodnotami typickymi pro jednoduchou vazbu
O-0 (148 pm) a dvojnou vazbu O=0 (121 pm). Tento nedostatek Lewisovy koncepce je feSen
zavedenim pojmu rezonance, kdy skute¢nd struktura molekuly (rezonanéni hybrid) je déna smiSenim
v3ech moznych Lewisovych struktur odpovidajicich danému usporadani atom.

Rezonanci znézoriujeme oboustrannymi Sipkami mezi moZnymi elektronovymi vzorci

[o) ¢
N N
o 9 2 &

Jak jiz bylo uvedeno, rezonance odpovida smiSeni vdech moznych struktur a proto ji neni mozné
povaZovat za jakés , kmitani (preskakovani)* mezi nimi. Z kvantové mechanického pohledu je distri-
buce elektront kazdé struktury reprezentovana vinovou funkci a skute¢na vinova funkce popisujici
stav vazebnych elektroni molekuly ;e je dana superpozici vinovych funkci jednotlivych struktur

(3.1)

Vysledna vinova funkce v pripadé molekuly Oz odpovida superpozici se shodnymi piispévky kazdé
ze zastoupenych struktur, protoZze maji stejné energie. Rezonance mé dva dulezité dudedky. Dochazi
k vyrovnani vech vazebnych parametrii celé molekuly a souc¢asné se sniZuje celkova energie mole-
kuly (¢éstice), jgjiz vysdedna hodnota odpovidajici rezonan¢ni struktuie je niZsi nez energie jakékoliv
piispivajici struktury. Energie rezonanéniho hybridu Os je proto niZsi nez energie obou struktur popsa-
nych elektronovymi vzorci. V tomto pripadé, kdy molekulu Ize popsat nékolika strukturami se stejnou
energii, nabyva rezonance negjvétsiho vyznamu. VSechny struktury o stejné energii zde prispivaji
rovnomérné k vyslednému rezonancnimu hybridu.

K vyslednému rezonanénimu hybridu vS&ak mohou prispivat také struktury s rozdilnymi
energiemi. Pak prispévek Lewisovy struktury s negjniZsi energii méa rozhodujici vyznam. V molekule
BF; je vysledny rezonanéni hybrid dan napriklad piispévkem struktur
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Na z&kladé vypoctu forménich ndboju je energeticky nejvyhodnéjsi struktura s jednoduchymi
vazbami, ktera je pro rezonanéni hybrid ngjdaleZitéjsi. Proto v molekule BF; uvazujeme piednostné
jednoduché vazby B — F pouze s malym primiSenim vazeb charakteru dvojnych. Opacny pripad jsme
vidéli u rezonan¢niho hybridu aniontu NO3, kde maji ngjniZsi energii tfi rovnocenné struktury sjed-
nou dvojnou vazbou. V aniontu NO; maji proto vdechny vazby mezi dusikem a kyslikem ¢astecne

charakter vazby dvojné ajsou nerozliSitelné.

Hypervalence a elektr onové deficitni molekuly

Zatimco se prvky druhé periody fidi velmi dobie oktetovym pravidiem, u prvki tieti a vysSich
period nachézime fadu molekul s odchylnym uspoiadanim elektront. Napiiklad v molekule PCls je
nutné v elektronovém strukturnim vzorci uvaZzovat deset elektroni ve valencni vrstvé atomu fosforu,
t.j. jeden pér elektronu v kaZzdé vazbé P— Cl. Obdobné velmi stalé molekule SF¢ odpovida el ektronovy
vzorec s 12 elektrony umisténymi ve vaencnim okoli atomu siry. Takovéto molekuly, ve kterych
pocet elektroni ve valen¢ni vrstvé stiedového atomu piekracuje ¢islo osm, nalézame u hypervalen-
¢nich slou¢enin.

Hypervalenci, kterou miZeme Siroce pozorovat u prvka 3. aZ 6. periody, vykazuji i anionty
SO;, POy, SO; (tab. 3.1). Tradieni vysvétleni hypervalence je zaloZeno na vhodnych energeticky
nizko lezicich d orbitalech, které mohou byt zaplnény dodate¢nymi elektrony. Vzhledem k tomu, Ze
tyto d orbitaly jsou k dispozici u prvka od 3. periody vy3e, atomy fosforu a siry mohou vytvaret
hypervalen¢ni douceniny s jgich ¢astenym zaplnénim. Vzacnost hypervalence u prvka 2. periody je
proto vysvétlovana nepritomnosti 2d orbitali. Nékteré hypervalenéni slouceniny prvki 2. periody,
piedevsim boru a uhliku vSak zndmy jsou (karborany, karbidy kovi, klastry). Proto se zda, Ze u prvki
2. periody rozhoduji predevsim geometrické pomeéry, které znesnadiiuji usporadani vice nez ¢tyi ¢astic
okolo malych stiedovych atomti a vynucuiji s dodrZzovani oktetového pravidla.

V nékterych elektronové deficitnich molekulach nepostacuji vsechny valencni elektrony
k tomu, aby kazdy nevodikovy atom doséhl v elektronovém vzorci oktetu. Jedna se piedevsim
o slouc¢eniny prvka boru, beryllia a nékdy hliniku. Prikladem je soucenina BeH, se strukturnim
elektronovym vzorcem

H—Be—H

Zatimco fadu nedostatkti Lewisovy teorie sdileni elektronovych pért |1ze odstranit piredstavou rezo-
nance a hypervalence, piipadné elektronovym deficitem, u nékterych jinych molekul nastévaji potize.
Naptiklad molekula kysliku O, by méla mit podle Lewisovy piedstavy elektronovy vzorec
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Ten je v&ak v naprostém rozporu s paramagnetickymi vlastnostmi kysliku, které jsou dany piitomnosti
dvou nespérovanych elektront v molekule. Zcela nepouzitelnd je Lewisova teorie u molekul, které
maji lichy pocet valencnich elektrond, napiiklad NO, NO,, ClO, apod.

Moderni fyzikanéchemické metody (molekulova spektroskopie, rentgenova a elektronova di-
frakce, nuklearni magneticka rezonance, studium magnetickych vlastnosti g.) umoznily kvantitativné
Zmefit energie a délky chemickych vazeb i vazebné Uhly a poskytly napiiklad informace o poctu
nesparovanych elektroni v molekulach. Pred teorii chemické vazby byl postaven dkol tyto experimen-
talné zjistené hodnoty teoreticky odvodit a vysvétlit. VyieSeni tohoto Ukolu prindsi vinové mechanické
poj eti chemickeé vazby, predevSim piredstava molekulovych orbital, jak uvidime v kap. 3.2.

3. 1. 2. Parametry vazby

Dosavadni vyklad chemické vazby vyZaduje doplnéni o nékteré fyzikalni vliastnosti a para-
metry, kterymi lze chemické vazby popsat. K témto meétitelnym veli¢indm, které charakterizuji
vlastnosti chemické vazby, patii predevSim délka a ener gie vazby, z jgichz tabel ovanych hodnot 1ze
dobie odhadovat vazebné pomery v riaznych slouceninéch.

Délka vazby

Dékou vazby, |, se rozumi rovnovazna vzdadenost mezi jadry atomut, kolem které atomy
spojené chemickou vazbou kmitgji. Tato veli¢ina je dostupna napiiklad metodami spektroskopickymi,
elektronové a neutronové difrakce a difrakce rentgenovych paprski. Nékteré délky vazeb jednodu-
chych molekul aionti jsou uvedeny v tab. 3.2.

Tabulka3.2. Délky vazeb | nékterych molekul aionti (v pm)

| |
H> 106 N, 109
H, 74 0, 121
HF 92 F 144
HCI 127 Cl, 199
HBr 141 I 267
HI 160

V mnoha pfipadech s vazby zachovavgji v raznych souceninach piiblizné stejné délky.
Priikazné to potvrzuje porovnani délek vazby O—H v H,O (96 pm), H,O, (97 pm), CHsOH (96 pm)
a HCOOH (96 pm). Proto Ize délky vazeb s vyrazné kovalentnim charakterem dobie odhadovat
nazékladé znalosti kovalentnich poloméra atomu (tab. 2.7). Plati, Ze délka vazby | (A-B) se rovna
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souc¢tu kovalentnich polomeéra. Napiiklad délka vazby Si—C v karbidu kiemiku se piibliZzné rovna sou-
¢tu kovalentnich poloméra kiemiku (117 pm) a uhliku (77 pm) za piedpokladu jednoduchych vazeb.
Vysledna délka 194 pm je blizka experimentéiné nalezené hodnoté 193 pm. V piipadé, Ze vazba mezi
atomy je nasobna (dvojna, trojnd), je pii vypocétu nutné pouzivat kovalentni poloméry odpovidajici
piisusnému iadu vazby. Vysdedkem je vzdy zmenSeni délky vazby. Délku kovaentni vazby déle
ovliviiuje zastoupeni jednotlivych orbitalt, které se na dané vazbé podileji. BliZsi vysvétleni tohoto
jevu, ktery se nazyva sekundérni hybridizace, bude podano v kap. 3.3.2.

ZmenSeni délky vazby proti odhadu nastévé také s naristgjici polaritou vazby. K odhadu délky
vazby | (A—B) se zde pouziva empiricky vzorec

R(A-B) = ra+15 ~9-(7, ~ 7,) (32

kdera g jSOu kovalentni polomery atomi A aB a y, 5 jejich Paulingovy elektronegativity.

Energie vazby

Vhodnou termodynamickou mirou pevnosti vazby je disociaéni energie vazby (vazebna
energie), t.j. zménaenthalpie AH® piidusgjici napiiklad disociaci molekuly AB

A-B(g) —> A(g) + B(g) AH° (3.3

U dvouatomové molekuly jde o energii, ktera je nutné ke zruSeni vazby mezi atomy a oddaleni atomi
mimo dosah jgich vzgemného silového pasobeni (tab. 3.3). Pri vyjadiovani disociaénich energii
vazeb ve viceatomovych molekuléach, jeZ maji dvé a vice vazeb, je situace d0oZit&jsi. Hodnoty AH®
pro vazbu mezi atomy jsou totiZ zavisé na pocétu a charakteru ostatnich vazeb v molekule. Naptiklad
hodnota AH® pro roz&t&peni molekuly vody na atom vodiku a radikd OH je 500 kJ-mol™. V dal&m
kroku, kdy se &tépi v prvém kroku vznikly radikd OH, je jiz diky odlisnym vazebnym poméram
hodnota AH° 425 kJ-mol™. U viceatomovych molekul AB,, se proto uréuje celkova disociaini energie,
prisusgici Uplnému rozpadu molekuly na jednotlivé atomy (AB, —— A + nB). Jgi n-ty dil,
ktery odpovida energii jedné vazby A—B, nazyvame stiredni (pramérna) disociaéni energie vazby
(tab. 3.3). V pripadé molekuly vody stiedni disociacni energie O—H vazby odpovida 463 kJ - mol ™.

Pramérné energie vazby |ze vyuZit pi odhadu tepelného zabarveni reakci, ve kterych dochazi
ke Stépeni pavodnich a vzniku novych vazeb. Odhad, zda reakce bude exotermicka (AH® < Q) nebo
endotermicka (AH® > 0) Ize provést tak, Ze od celkové energie nutné ke &tépeni existujicich vazeb
odecteme celkovou energii vazeb nové vzniklych. Je nutné si ae uvédomit, Ze se hodnoty energii
vazby dokonce i dvou stejnych prvka vyrazné odlisuji v pripadé riznych sloucenin. Napriklad energie
vazby Si—Si lezi v rozmezi od 226 kJ-mol™ v Si,Hg do 322 kJ-mol™ v Si,(CHs)e. P piesngjSich
odhadech tepelnych zabarveni reakci je tuto skute¢nost nutno brat v Gvahu. Pro hruby odhad viak
hodnoty pramérnych energii vazby postacuji.
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Tabulka3.3. Molérni vazebné energie a priamérné ener gie vazby (hodnoty jsou uvadény v kJ -mol™)

Vazba Vazeb_né Vazba Prﬁmér na Vazba Prﬁmér na
energie ener gie vazby ener gie vazby
H-H 436 0-0 138 N—CI 201
H-F 565 N—-N 159 C-Cl 326
H-CI 431 N=N 418 P-Cl 326
H-Br 364 c-C 348 Si-Cl 391
H-I 297 c=C 619 o-cl 205
F-F 155 C=C 812 C=0 707
Cl-Cl 239 O-H 463 C=0 1070
Br—Br 190 N—-H 389 CcC-0 335
I -1 149 C-H 413 C=N 616
0=0 494 P—H 318 C=N 879
N=N 941 Si—H 318 C-N 293
P-P 201 O-F 184 Si-0O 466
P=P 481 C-F 485 Si=0 640

Porovname-li energii vazby prvkia E—X hlavnich podskupin (p bloku) zjistime, Ze zde existuji
urcité trendy. V pripade, Ze prvky E nemgji volny elektronovy par (vSechny elektrony jsou soucasti
vazeb), energie vazby klesa ve skupinach smérem dola. Naptiklad pro vazby C—-C, Si—C aGe-C jsou
hodnoty stiednich energii 374, 301 a 242 kJ-mol™. V piipadg, Ze prvek E ma volné elektronové pary,
energie vazby opét ve skupinach klesgji. Pouze u prvkui 2. periody nalézame typicky odlisné hodnoty,
které jsou niZSi nez u prvka 3. periody. Uvedeny trend Ize vidét na hodnotach energii vazeb C-Cl,
Si—Cl, Ge-Cl a Sn—Cl, které se méni nésledovné 338, 401, 339 a 314 kJ- mol™. Relativni zeslabeni
jednoduchych vazeb prvki 2. periody je v tomto pripadé ¢asto vysvétlovano tim, Ze se pii vytvoreni
vazby dostévaji do blizkosti volné elektronové pary a tim dochézi ke zvySeni odpudivych sil mezi
atomy.

Na zakladé energii vazby lze vysvétlit celou fadu chemickych vlastnosti prvka hlavnich
podskupin. Napriklad rozdil mezi schopnosti Fetézeni (tvorba retézca atomi stejného prvku) atomi
uhliku a kiemiku. Zatimco alkany (C Hzn+2) S méné nez ¢tyimi atomy uhliku jsou vzhledem k moz-
nému rozkladu na atomy termodynamicky stalé, jejich analoga kiemiku (SisHzn+2) jsou nestabilni.
Tento rozdil je zpasoben vyrazné mensi energii vazby Si—-H oproti vazbé H-H a tim snadnym
rozkladem molekuly na Si (s) a H,(g). Vzhledem k tomu, Ze vazba CI-Cl je slabsi nez H-H a vazba
Si—Cl je silngj&i nez Si—H, slouceniny o sloZeni Si,Cl,n.» existovat mohou. Tyto latky byly nalezeny
dokoncei pro ietézce s hodnotou n vySSi neZ deset.

Zpusob, jakym se projevuji energie vazby u atoma s volnymi elektronovymi péry, |ze ukézat
na dusiku afosforu. NiZsi pramérna energie jednoduché vazby N—N (163 kJ-mol™) oproti vazbé P-P
(201 kJ-mol™) zpasobuje, Ze se dusik normalné vyskytuje v molekule N, s nasobnou vazbou (:N=N:),
zatimco fosfor tvori molekuly Py, ve kterych jsou ¢tyfi tetraedricky uspoiadané atomy fosforu spojeny
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se Sesti jednoduchymi vazbami. Velky rozdil mezi hodnotami energii jednoduché a trojné vazby u du-
siku dale vyrazné omezuje fetézeni tohoto prvku ve slouceninéch (vyjimku tvoii hydrazin H,N—NH,).

Obdobnou situaci vidime v pripadé atomt kysliku a siry pfi porovnani energie jegich
jednoduché (138 kJ-mol™, resp. 263 kJ-mol™) a dvojné (494 kJ-mol™, resp. 431 kJ-mol™) vazby.
Prednostné se v pripadé kysliku proto uplatiuje vazba dvojna, zatimco elementarni sira vytvari fetézce
nebo kruhy s jednoduchymi vazbami. Také ve douéenindch mizZe sira vytvaret retézce, napiiklad
v polysulfidech [S—S,—S]*, zatimco obdobné fetézeni atomi kysliku | ze nalézt jen vyjimesng.

Vazebné energie 1 ze také vyuZzit k vysvétleni nizkovalenénich douéenin, t.j. molekul s nizSim
poétem vazeb nez vyZaduje oktetové pravidlo. Tyto slou¢eniny, mezi které patii molekula PH,,
jsou vzhledem k rozkladu na atomy termodynamicky stélé. Podléhaji viak snadno dispropor cionaci,
pri které dochézi v jedné reakci k soucasné oxidaci aredukci jednoho prvku:

3P'H.(g) — 2P"Hi(g) + P°(9

Duvodem, pro¢ tato reakce nastévd, je zde existence Sesti P—P vazeb ve vznikgicich molekulach
fosforu. Celkovym poctem vazeb P—H se totiZ produkty a reaktanty nelisi (v obou piipadech nalézame
6 vazeb).

3. 2. Molekulové orbitaly dvouatomovych molekul

Za&kladem teorie molekulovych orbitalt je piedstava, Ze kazda molekula je vlastné poly-
centricky GUtvar vytvoreny atomovymi jadry prvki, jeZ jsou spojeny elektrony, které jsou obdobné jako
v atomu umistény na urcitych, zde molekulovych orbitalech. Molekulové orbitaly tedy uréuji energii
arozmisténi elektroni mezi atomy molekuly. Pri vysvétleni uvedené teorie bude pozornost nejdiive
vénovana stej nojader nym dvouatomovym molekuldm aiontam (molekuly aionty sloZené ze dvou
stginych atomt). Takto ziskana piedstava bude snadno rozSifena na vazbu v riznojadernych
dvouatomovych molekulach a iontech (&astice sloZené ze dvou riznych atomi) a polyatomickych
molekulach.

Obdobng jako pii popisu stavby atomu, kde byla pozornost nejdrive vénovana atomu vodiku,
za¢ne vyklad teorie molekul ovych orbitalti popisem nejjednodussiho piipadu, vazby v molekule H,.

3. 2. 1. Vazba v molekule vodiku

Atomy vodiku se velmi rychle spojuji za vzniku molekuly H,. Oba elektrony molekuly jsou
piitom spole¢né obéma jadrim a nelze je od sebe odlisit. Pohybuji se v poli obou jader, piedevsim
v prostoru mezi nimi, kde dochézi k vyraznému narastu elektronové hustoty. Vysledkem vznikgjicich
dektrodatickych sl je potom pritahovani jader k mistim se zvy3enou dektronovou hustotou, tedy viastné
k sobé navzgjem. Pritahovani je vyvazeno vzaemnym odpuzovanim jader a ostatnich elektron.
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K¥ivka potencialni ener gie molekuly vodiku

Prabéh zévidosti potencidni energie E, dvojice atomi vodiku na jejich vzgemné vzdal enosti
Ize vyjédrit kiivkou uvedenou na obrézku 3.1. Atom vodiku A je zde umistén v po¢atku souradného
systému a atom vodiku B se k nému blizi po souiadné ose x. P¥i priblizovani atomu vodiku B
(napiiklad do polohy B") klesi potencidni energie systému k hodnotam V < 0, atomy se pritahuji
asystém klesd do energetického minima (potencidové jamy). Minima je dosaZeno pii vzaemné
vzdadenosti atomut vodiku x=1 (poloha B'"). Mezijadernd vzddenost | predstavuje déku vazby,
v piipadé molekuly vodiku je rovna 74 pm. Energie systému v tomto okamZiku je V = -D. Energie D
se nazyva disociaéni energii vazby (v piipadé molekuly H, je rovna 436 kJ-mol™) a byla s délkou
vazby bliZze charakterizovana v kapitole 3.1.2. Z grafu je vidét, Ze da§i priblizovani atomu vodiku
(poloha B'"") je spojeno s prudkym vzrastem potencidlni energie v didedku silného vzrastu odpudi-
vych sil nevazebnych elektront. Poznatky z grafu zavislosti potencidlni energie systému dvou atomu
vodiku najegjich vzgemné vzdéenosti |ze zobecnit afici, Ze ke vzniku chemické vazby dojde tehdy,
kdyZ uréita soustava pivodné izolovanych atomi po jegich vzajemném priblizeni sniZi svou
potencidlni energii a ocitne se v ener getickém minimu. Atomy pritom zaujmou urcité geometricky
specifikované polohy, které minimu potencidlni energie odpovidaji. Pii nevazebné interakci
(napiiklad dvou atomi vodiku) potenciani energie soustavy se zmendujici se vzdalenosti mezi atomy
vzrasta, atomy se odpuzuji a snaZi se dostat co nejdale od sebe.

Obrazek 3.1. Zavidost potencidlni energie soustavy dvou atomii A a B vytvéaigicich vazbu najejich vzdalenosti x

Pri hledani duvodu, které vedou ke sniZzeni energie atoma vodiku pii jgich priblizeni, |ze
vylougit moznost jadernych interakci. Ty by se projevily aZ pii 10* krét mensi vzddenosti mezi jadry,
nez jakou jsme pozorovali pri vzniku molekuly H,. Pri¢inou sniZzeni energie musi byt vznik nového
orbitalu, predstavujiciho spolecny elektronovy oba obou jader. Izolované atomy vodiku maji
v z&kladnim stavu po jednom elektronu umisténém v orbitalu 1s. V molekule H, musi byt oba el ektro-
ny umistény energeticky hloubgji (t.j. nize) nez v pavodnich orbitalech, jinak by pti priblizeni atomu
a vytvoreni vazby nekleda celkova potencidni energie. Navic bylo experimentané prokézano, Ze
eektrony v molekule H, maji vykompenzované (sparované) spiny, musi byt tedy umistény spolecng
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na nékterém nové vytvoreném orbitalu s niZSi energii. Predstava takto nové vytvoreného orbitalu je
pak zakladem dnes nejrozSirengjsi teorie chemické vazby — teorie molekulovych orbital .

M etoda linear ni kombinace atomovych orbitala

Obdobne jako byla prfi popisu elektronové struktury atomu pouZita orbitalni aproximace,
Ize predpoklé&dat, Ze vinovou funkci y prislusgici N elektronaim molekuly 1ze vyjadiit jako soucin
N jednoel ektronovych vinovych funkci

w(ry ro, ... o) = w(ry) w(ra) ... w(rn) (34)

kde elektron 1 je popsan vinovou funkci ya(r;) apod. Takto odvozené elektronové funkce piedstavu;ji
molekulové orbitaly (dde oznacovany MO), kterym pridlusi ur¢ita energie a urcité rozlozeni elektro-
nove hustoty pres celou molekulu; v mistech vinovych funkci s velkou amplitudou je pravdépodobnost
nalezeni elektronu vysoka, v mistech nodanich uzlt nebo ploch elektron nalézt nelze.

Soubor MO urcité molekuly Ize v principu ziskat FeSenim Schrodingerovy rovnice. Tento
postup je vk pro dozitéjSi molekuly obtizny a proto se zavéadi urcité zjednoduSeni. Vychézi se
z poznani, Ze vinovéa funkce elektronu, ktery je v blizkosti jadra jednoho z atomi molekuly, se podoba
AO tohoto atomu. VInova funkce e ektronu, ktery je v blizkosti jadra atomu vodiku v molekule H, je
tedy podobnd 1s orbitalu tohoto atomu. Lze tedy vychézet z prirozené predstavy, Zze AO jednotlivych
atomi popisuji ngien chovani elektrona v atomu, ale i v molekule. Molekulové orbitaly (feSeni
Schrédingerovy rovnice) 1ze pak konstruovat superpozici (§ednocenim) AO atomu tvoricich molekulu
nejjednodus§im moznym zpisobem, jegich linedrni kombinaci. Tento postup se nazyva metoda
linearni kombinace atomovych orbitalt, zkracené MO—-LCAO (z anglického Molecular Orbital
— Linear Combination of Atomic Orbitals). V jednoduché piedstavé teorie MO je moZzné pouZzit
k odvozeni MO pouze AO vaenénich vrstev atomi. MO molekuly H, |ze priblizné odvodit §edno-
cenim 1s orbitald popsanych vinovymi funkcemi ¢;s atomu vodiku A aB

¥ = Cadis(A) + Cadis(B) (35)

Koeficienty ¢ v linearni kombinaci ukazuji, v jakém rozsahu jednotlivé AO k vyslednému MO
prispivaji (s rostouci hodnotou ¢ roste piispévek prisludného orbitalu).

Z teSeni Schrodingerovy rovnice pro molekulu H, vyplyva, Ze ngniZsi energii odpovida takova
linedrni kombinace, kdy oba 1s orbitaly prispivai shodng (cZ = c§). V tomto piipadé se elektrony
umisténé na MO nalézgji se stejnou pravdépodobnosti v blizkosti kazdého jadra. V piipade, Ze zvo-

s

lime ca = cg = +1, I1ze vinovou funkci prislusgici molekulovému orbitalu s nejniZsi energii vyjadrit
v = Pis(A) + ¢15(B) (3.6)

VInova funkce y. musi obdobné jako vSechny vinové funkce splinovat normaliza¢ni podminku
(/y2do = 1). Toho lze dosdhnout vynésobenim , tzv. ,normalizaéni konstantou* N. V dal&m
vykladu bude konstanta N opomijena, protoZe tak ziskame orbitaly v mnohem jednodusSich tvarech.
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MO s ngblizsi vySSi energii, ktery lze odvodit kombinaci AO vodiku, mé& opét shodné prispévky
1s orbitalt (c2 = cd), e koeficienty maji opaina znaménka (Ca = +1, cg = —1):

yo = @is(A) — ¢is(B) (3.7)

P znazornovani energetickych poméra spo-
jenych s linearni kombinaci AO pri vzniku chemic- v
kych vazeb se pouzivaji diagramy molekulovych
orbitald. Pri jgich sestavovani ngdiive zndzornime
na stranach diagramu ve zvolené vzdaenosti ¢ (A) ¢15(B)

(napt. meziatomové vzdalenosti) energie vycho-
zich AO, ve stfedu diagramu vyznatime energie
vznikgjicich MO. Elektrony umisténé na orbitalech

V.

Al
ly
vyznacujeme Sipkami. Na obr. 3.2 je uveden diagram Obréazek 3.2. Diagram energii molekulovych orbitalé H,
MO pro molekulu H, a analogické molekuly. aanalogickych molekul

Vazebnd, protivazebna a nevazebna interakce

M wr

Pro vznik molekulovych orbitala, které maji nizSi energii nez vychozi orbitaly atomové
(v pripadé molekuly H, orbitalu v,) je daleZité, aby ¢asti atomovych orbitalt (jejich vinové funkce)
mely v oblasti prekryvu stejna znameénka (oba + nebo —). V oblasti s kladnym piekryvem atomovych
orbitala vodiku popsanych vinovymi funkcemi ¢, a ¢, je vysledna eektronova hustota (¢ + ¢,)*
vySSi neZ odpovida prostému sougtu elektronovych hustot dvou samostatnych orbitali ¢2 + ¢2 o hod-
notu 2¢,¢, (obr. 3.3). Vysledkem je vazebna interakce AO a vznikgjici MO je nazyvan vazebnym
molekulovym orbitalem, ktery je oznatovan exponentem b (z anglického bonding — vazba).
V molekule H, prechézeji elektrony 1s obou atomi vodiku do tohoto MOP, ktery mé niZsi energii
neZz maji pavodni AO ajeho obsazeni vede ke sniZeni energie systému.

V piipadé prekryvu AO s opagnymi
znaménky je vydedny prekryv zaporny ().
Pritom dochazi ke sniZzeni elektronové
hustoty v misté pirekryvu o hodnotu 2¢, ¢,
za soucasného vzrastu odpudivych sil
avzniku nodani plochy mezi jadry atoma
(energie MO v polyatomickych molekuléch
roste s poc¢tem nodalnich ploch). Vysled- c
kem je protivazebné interakce AO, kterd
OdeVI'dé vzniku protivazebn;'/ch (anti' Obrézek 3.3. Elektronova hustota vazebného molekulového orbitalu
vazebnych) molekulovych orbitald, (pismena A, B oznaduji atomova jadra vodiku
oznacovanych hvézdickou (*), popt. exponentem a (z anglického antibonding). Energie MO* je vySSi
nez energie puvodnich AO a jgich obsazeni elektrony vede k labilizaci celé molekuly. Elektrony

(1s0)’ (1s8)°

elektronova hustota

e [ —

A B
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obsazujici MO* jsou umistény v méné vyhodnych ¢éstech prostoru (vétSinou mimo spojnici atomu)
apasobi proti vzniku vazby.

Nulovy piekryv je vydedkem vzgemného vyruSeni piesné steiné rozsahlych oblasti prekryvu AO,
které maji opacna znaménka (obr. 3.4). Prekryv obdobné nenastava v pripadé, Ze ptvodni AO se
vlivem své prostorové orientace nemohou nachazet ve stejnych oblastech prostoru. Tento stav je
oznacovan jako nevazebna interakce a projevi se tim, Ze se v systému orbitali molekuly vyskytnou
i takové, které jsou energeticky témeér shodné s pavodnimi AO, tzv. nevazebné molekulové orbitaly.
Oznatujemeje tak, Ze u symbolu orbitalu uvedeme vpravo nahote index n nebo index vynechame.

~AN) AR
AN " J ‘
S+pX pZ+pX pZ+dXZ
Obrazek 3.4. Neu¢inny piekryv AO
Pri praktickém vyuziti teorie MO a jgi pracovni metody LCAO k teSeni vazebnych poméri
v molekuléch je tieba mimo jiz zminénych zakonitosti uvazovat dalsi pravidla, kterd uplatnime
pri dalSim vykladu:
1. piekryv dvojice AO je Uginny, t.j. skutecné vede k vytvoieni energeticky diferencovanych
orbitalit MO® aMO* jen tehdy, kdyZ pavodni AO nemaji piilis rozdilnou energii (AE < 6 eV).
Pri vySSim energetickém rozdilu se vysledné MO jen nepatrné |iSi v energii i tvaru od vy-
chozich AO
pocet MO, které se piekryvem vytvargi, je vZzdy roven poctu AO, které se vazby zUcastni
k a¢innému pirekryvu dojde pouze tehdy, kdyZ pivodni AO maji stejnou symetrii k ose vazby
rozdil energif mezi dvojici vznikajicich orbitalt MOP a MO* je tim vétsi, ¢im vt je jejich
piekryv (prostorovy pranik). Se zmen3ujici se vzddenosti mezi atomy se prekryv zpravidla
zvétduje (obr. 3.5) ajeho velikost vyjadiujeme integrélem prekryvu S, jehoz hodnoty jsou
ve vétSing chemickych vazeb nevyznamné.

I AOII I AOII AOI AOII
S>0 S >0

pokles mezijaderné vzdélenosti

vzrist prekryvu

Obrazek 3.5. Prekryv AO. Oblast piekryvu je Srafovana
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3. 2. 2. Zakladni viastnosti molekulovych orbitalii

Popis vazebnych poméra v molekule vodiku je zjednoduSen tim, Ze vazebna interakce se
vytvari pouze piekryvem 1s orbitalt, které byly pavodné umistény naizolovanych atomech. U prvkua
vySSich period je zigimé, Ze se vazby budou Ucastnit i AO p pripadné d. Proto je nutné znét, které
kombinace AO (t.). které piekryvy) jsou z hlediska teorie ptipustné a vedou ke vzniku MO. DileZitaje
i znalost prostorového usporadani asymetrie MO i zakonitosti v jgjich obsazovani elektrony.

Prostor ové uspoiradani a symetrie molekulovych orbitala

Prekryv AO je t¢inny avede ke vzniku
dvojice MOP a MO* pouze v piipadé, Ze maji
nejen blizké energie a vhodny tvar, ae piede- .
v3im kdyZz maji vhodnou polohu z hlediska e e
souradného systému. Pro jednozna¢nost avée- - __ k2 LT ____.
nou spravnost znateni orbitalii je pro dvou- /E v +%
atomové molekuly zavedeno pouZivéani sou- y : y :

fadného systému podle obrazku 3.6, ve kterém
na spojnici jader atoma leZi osy z svymi
kladnymi sméry.

Obréazek 3.6. Smluveny soufadny systém dvouatomové molekuly

Z hlediska prostorového uspoiadani a symetrie 1ze MO rozdélit do ti skupin. Prvni skupinu
tvori MO, které vznikaji kombinaci AO, které maji magnetické kvantové ¢ido m = 0. Prekryv je tedy
mozny pro AO s—s, S—p S—dz, p;—P2 Pz—d2 adz—d2 ajeho vysledkem jsou MO, jegichz oblast
maximalni pravdépodobnosti vyskytu elektront lezi mezi jadry atomu (oblasti prochazi spojnice dana
0sou 2). Tyto MO magji obdobné jako vychozi AO valcovou symetrii, protozZe pri jgich rotaci kolem
osy vazby nedochézi ke zméné znaménka vinové funkce. V zhledem k analogii s atomovymi orbitaly s
jsou oznacovany reckym pismenem o.

V pripadé, Ze dojde k piekryvu AO s magnetickymi kvantovymi ¢isly m = +1 (mozné kombi-
nace atomovych orbitalti px—px, Py—Py, dxz—dxz, dy,—dy,, px—dy; apy—dy;), vysledné MO maji oblast
maximani pravdépodobnosti elektront mimo spojnici jader a pravdépodobnost nalezeni elektronu
na spojnici jader je nulovd. Kazdy z téchto MO pii otoceni o Uhel 180° kolem osy vazby méni
znaménko a m& jednu nodani plochu (prochézi spojnici jader atomi). Vzhledem k podobnosti
s atomovymi orbitaly p jsou oznaceny pismenem .

Do posledni skupiny MO patti prekryvy, které vznikaji kombinaci AO dyz_y2 —dye_y2 @ dyy—dyy
s magnetickymi kvantovymi ¢isly m =+2. V tomto ptipadé muze dochézet pouze k piekryvu dvou
stejnych AO umisténych na riznych atomech a vysledna oblast maximani pravdépodobnosti vyskytu
elektrona lezi mimo spojnici jader atomi. Prekryvem obou dvojic AO vznikaji dvé degenerované
dvojice MO. Takto vytvorené MO oznacené pismenem & (analogicky s orbitaly d) maji dvé nodani
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plochy, které prochazeji spojnici jader atomi. Orbitaly tohoto typu se uplatniuji pri popisu vazeb mezi
atomy kovi avedou napiiklad k vysvétleni ¢tyinasobné vazby v aniontu [Cl,Re=ReCl,]*.

Protivazebné MO o*, 7* a 6* magji navic noddni plochu kolmou k ose vazby a tim
i dvojnasobny pocet , laloki”. Jejich energie je proto v porovnani s vazebnymi MO vySSi.

Né&které AO s ap s Gginnym piekryvem atvary vznikgjicich MO a MO*, které jsou oznateny
piisusnou symbolikou, uvadi tab. 3.4. Tvary orbitali jsou vyjadieny obrysovou plochou, kterd
vymezuje mista s velkou hustotou pravdépodobnosti vyskytu elektroni. V obrazcich jsou dale
vyznateny nodadni plochy a uvedeny symboly (o, 7), které vyznaguji symetrii molekulovych orbital
vzhledem k ose vazby.

Tabulka 3.4. U&inné prekryvy v systému orbitali s ap

Kombinace AO Energie Tvar MO Typ MO

S+s 6* |
bs—ds / |
= o}
AR
6% ' |
o~ = e
{

'__ ¢p/ i ;
UOO Tt op N\ O, S ! o
|
P+ P, 6; PP
3 o

¢p +op, N\ 07 —@:@&-

(I)p _d)p /

@@@O
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Oznacovani molekulovych orbitala

Z&ladem pii dae pouZivaném oznacovani MO dvouatomovych stejnojadernych molekul je
symbol charakterizujici jejich typ o, 7 nebo 6. Symbol je doplnén vpravo nahore indexem
oznadujicim, zda jde o orbital vazebny (napt. o), protivazebny (napt. z*) nebo nevazebny, u kterého
se nékdy uvadi atomovy orbital, jemuZ je blizky (napt. 7= p). Vzhledem k tomu, Ze je dulezité vedét,
ze kterych orbitalt MO vznikaji, pouzivame jedt¢ dalSi index, ktery uvadime vpravo dole vedle
hlavniho symbolu (napt. o). V ptipadé AO s zachovavame index s. U orbitalti p a d uvédime indexy,
které oznacuji jejich orientaci vzhledem k souradnému systému. Piekryv AO s—s proto vede k orbi-
talu os (v pripadé dvou stejnych indext uvadime pouze jeden), vysledkem piekryvu orbitaltt py—dy,
je orbital oznatovany 7y ..

Vystavbovy princip molekulovych orbitala

Elektrony se v molekule obdobné jako u atomu umistuji tak, aby mél systém co ngmensi
energii. Vnitini AO, které nepodliehly procesu piekryvu, jsou piné obsazeny elektrony, proto maji
na energii molekuly rozhodujici vliv valenéni elektrony a jgich umisténi v systému MO. Pravidla
pro jegjich rozmisténi jsou shodna s pravidly pro zapliiovani AO. Problémem je pouze uréit energetické
poradi MO, které lze zjistit kvantové mechanickymi vypocéty nebo experimentdné na zéklade
vysedkt ultrafialové absorpéni nebo ultrafialové fotoelektronové spektrometrie, popiipade jinymi
fyzikal né-chemickymi metodami. Vystavba MO ajegjich obsazovéni se fidi nésledujicimi pravidly:

1. Elektrony postupné obsazuji MO v poradi jgich vzristgici energie.

2. Pri zaplnovani MO je respektovan Pauliho princip.

3. V piipadg, Ze se vyskytnou MO o stejné energii (energeticky degenerované orbitaly), jgich

obsazovani se fidi Hundovym pravidlem maxima ni multiplicity.

Spektroskopickétermy dvouatomovych molekul

Obdobng, jako byly v kapitole 2.2.2 charakterizovény celkové stavy atomu jejich spektro-
skopickymi termy, |ze podobné oznaceni zaveést i pro dvouatomové molekuly. Kazdy elektronovy stav
molekuly je popsan témito symboly:

1. Celkovy orbitédlni uhlovy moment ve sméru osy molekuly se oznatuje pismenem A
anabyva hodnot 0, 1, 2 ... . Termiam s raznymi hodnotami A se pripisuji fecka pismena 2, 77, 4, ...
podle analogie se symbolikou S, P, D ... u atom.

2. Spinova multiplicita, tj. 2S+ 1, kde S je celkové spinové kvantové ¢ido, se uvédi jako
horni levy index.

3. V piipadé, Ze ma molekula rovinu zrcadleni (viz kap. 3.6.2), kterd prochézi spojnici atomu,
oznacujeme znaménkem + stav, kdy se znaménko vinové funkce MO pri zrcadleni neméni a naopak.
Toto oznageni se uvédi pouze pro stavy X, které jsou nedegenerovang; piseme X+, X~
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4. V pripadé stejnojadernych dvouatomovych molekul podie jgich symetrie vaci inverzi
rozliSujeme stavy u a g. Pri inverzi kazdy MO typu g neméni pii provedeni operace znameénko, kazdy
MO typu u znaménko meéni. Vysledny stav molekuly u nastava v piipadé, Ze pocet obsazenych MO
typu ujelichy. V ostatnich pripadech bude vysledny stav molekuly g.

Rad vazby

Na rozdil od neobsazenych molekulovych orbitald, které obdobné jako neobsazené atomové
orbitaly neovliviwuji celkovou energii molekuly, obsazené molekulové orbitaly ovliviiuji celkovou
energii molekuly vyrazné. Zda vznikne v daném Utvaru vazba a jak bude pevnd, o tom rozhoduje
vysledna energeticka bilance dané poctem elektronit v MOP (sniZuji energii molekuly a prispivaji
ke vzniku vazby) a poctem elektroni MO* (zvy3uji energii molekuly a pusobi proti vzniku vazby).
Dobrou charakteristikou vzniklé vazby je velicina (parametr vazby), které se iika ¥ad vazby, X
(v anglické literature téz B.O. — bond order). Vazebny ad je pokusem o uréeni poétu vazeb spojujicich
dvaatomy aje ur¢itym spojenim teorie molekulovych orbitalti s Lewisovym popisem vazby.

Presné Ize vazebny i&d definovat jako jednu polovinu rozdilu mezi poétem elektronia
obsazujicich MOP a poétem eektronii v MO*. Vazebny tad nemusi vzdy nabyvat celistvych hodnot
ajak pozdgji ukazeme, velmi dobie koreluje s délkou a silou vazby.

3. 2. 3. Vazba ve stejnojadernych dvouatomovych molekulach a iontech

Stejnojader né molekuly aionty prvki 1. periody

Prvky 1. periody maji pro piekryv k dispozici pouze orbitaly 1s. Vysledky mozného prekryvu
jsme jiz poznali pri vykladu vazby v molekule vodiku. PouZitim diagramu uvedeného na obr. 3.2
aumisténim piislusného pocétu elektront v jeho orbitalech ziskdme predstavu vazby v nejjednodussich
stejnojadernych dvouatomovych molekulach a iontech. Pri popisu elektronové konfigurace molekul
|ze pouzit postup znamy z vyjadiovéni elektronovych konfiguraci atoma. Symboly MO uvédime v po-
fadi rostoucich energii; pocet elektroni na MO vyjadiuje index uvadény vpravo nahore za zavorkou,
ktera ohrani&uje symbol MO. Symbol (oz¥)° naptiklad odpovida protivazebnému orbitalu typu o, ktery
vznikl piekryvem dvou s atomovych orbitalti aje obsazen dvojici sparovanych elektrond.

Z&kladni charakteristiky molekul aionti prvka 1. periody jsou uvedeny v tabulce 3.5.

Jak jiz bylo vysvétleno v kapitole 3.2.1, molekula H, ma niZsi energii neZz samostatné atomy
vodiku, protoZe oba jei elektrony mohou obsazovat vazebny MO , (odpovida of) a tim prispivat
ke sniZeni energie soustavy. Rozdil energii mezi MO aMO* molekuly vodiku je pritom 1098 kJ-mol™.
Molekula H, mangmensi délku a nejvysSi energii vazby ze v3ech molekul aiontd prvka 1. periody.
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lon H> ma na vazebném MO umistén pouze jeden elektron, jehoZ piispsvek ke stabilizaci céstice je
oproti dvéma elektronim molekuly H, niZ&. lon Hj je proto zndm pouze v plynném stavu jako
nestala ¢adtice. Tri elektrony iontu He; jsou také méng G¢inné pro energii (pevnost) ¢astice neZ dva
elektrony molekuly H,. Tieti elektron je zde umistén do protivazebného MO . (odpovida ogF)
asnizuje stabilizaéni pasobeni dvou elektront umisténych ve vazebném MO. Dva elektrony umisténé
v protivazebném MO ve ¢tyrelektronové ¢astici zcela vyrusi pusobeni dvou elektront vazebného MO.
Proto ¢tytelektronové dvouatomové molekuly He, nevznikaji. Molekuly helia a vSech vzacnych plyna
jsou z obdobnych divodii proto jednoatomové.

Tabulka 3.5. Elektronové konfigurace, ¥ad a parametry vazby molekul prvki aionti 1. periody

molek gl a, valre)z(r)léé(ra]tich eektronova ¥ad vazby délka vazby \éﬁzeftg)]ineé
resp. ion olektr oni konfigur ace (pm) (k3 -mol™)
(H2) 0 (08)° ()’ 0 : -
H, 1 ()" (cz)° 0,5 106 227
H. 2 (ad)° (02)’ 1 74 436
Heb 3 (6®)? (o) 0,5 108 238
He, 4 CINCIE 0 - -

Stegjnojaderné molekuly a ionty prvki 2. periody

Schéma MO pro popis vazby v dvouatomovych molekulach prvka 2. periody je nutné vytvorit
na zakladé moznych prekryvii dvou soubori orbitali s a p, které patii do sféry atomi o hlavnim
kvantovém c¢isle n=2. Z hlediska prostorového usporadani a symetrie AO |ze snadno odvodit, Ze
acinného pirekryvu jsou schopny dvojice 2s (atom A) — 2s (atom B), 2s (A) —2p,(B), 2p.(A) —2s(B),
2p,(A) —2p,(B), 2px(A) —2p«(B), 2py(A) —2p,(B). Které z moznych kombinaci se uplatni a jaky
vysledny systém MO v¢etné obsazeni elektrony vznikne, 1ze negjlépe vysvétlit na piikladu molekul F,
aLi,.

Kazdy atom fluoru mé elektronovou konfiguraci 1s?2s?2p°. Elektrony v orbitalu 1s jsou
blizko jadra a maji mnohem niZsi energii neZ valen¢ni vrstva a na vazb¢é se vyrazné neprojevuji.
Proto je mozné uvaZovat pouze orbitaly 2s a 2p ajgjich elektrony. Velky efektivni ndboj jadra atomu
fluoru zpisobuje velky rozdil energii mezi orbitaly 2s a 2p. PrestoZe prostorové uspoiadani téchto
orbitali umoziuje piekryv, jgich interakce je z energetickych davoda v molekule F, velmi mala
ak prekryvu nedochazi. To se projevi v diagramu MO molekuly F, (obr. 3.7), kde jsou uvazovany
pouze interakce atomovych orbitalti 2s —2s, 2p,—2p,, 2px—2px @ 2py—2py. Z obrézku je dée zigjme,
Ze kazdy MO typu 7 a z* je dvakréat degenerovan. Tyto MO jsou tvoreny piekryvem orbitalt py—px
apy—py, které maji stejnou energii alisi se pouze orientaci vzhledem k ose vazby z.
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Molekula F, ma cekem (7 + 7) = 14 valen-
¢nich elektront, které obsazuji orbitaly v souladu
svystavbovym principem, Hundovym pravidiem
aPauliho principem vylu¢nosti. Po umisténi vSech
¢trnécti elektroni je ziggmé, Ze s vyjimkou dvou
elektroni na orbitalu of jsou vSechny ostatni
dvojice vazebnych elektrona vykompenzovany
elektrony v odpovidgjicich MO*. Na vazbé se
proto podili pouze dvojice sparovanych elektroni
na orbitalu of a molekula F, méa ve shodg s Lewi-

sovym vzorcem jednoduchou vazbu.

Os 4]
Iy

Obréazek 3.8. Diagram energii MO molekuly Li,

\b
Os &
|

]
v

Obrazek 3.7. Diagram energii MO molekuly F»

Diagram MO molekuly Li, je oproti mole-
kule F, odlisny. Vzhledem k malému efektivnimu
naboji jadra atomu lithia jsou jeho orbitaly 2s a 2p
energeticky blizké a jgich piekryv nelze zanedbat.
V dudedku tohoto piekryvu, ktery je oznatovan
zas —p interakci, de nedochézi ke vzniku dalSich
MO. V&echny &tyii orbitaly o, o, of a o viak
Ziskavaji castecngé charakter obou vychozich ato-
movych orbitalt s a p,. To se projevi v diagramu
MO (obr. 3.8) zménou energetického poradi vznik-
lych MO. Energie orbitau o? je vy&Si neZ energie
orbitalt 7y = 7y, COZ MA vyznam pii posuzovani

stability molekul s vy&Sim poctem elektroni nez pét. Molekula Li, obsahuje jen dva elektrony

umisténé na ngjniz&im orbitalu o2, vazebny t&d je roven jedné avazbaje velmi saba

Energie MO dvoujadernych molekul vSech prvka 2. periody a umisténi elektronia ukazuje
obr. 3.9, ze kterého je snadné odvodit elektronové konfigurace jednotlivych molekul. Z obrézku déale

vyplyva, Ze s —p interakce popsana u molekuly Li, se projevuje i u dalSich molekul leh¢ich prvkia
(od lithiaaz k dusiku) elektronovou konfiguraci

b

b b b
Os < 0 <7y =7y < 0, < T

= ny < oF

Zbyvajici molekuly (O, aF,) uplatiuji konfiguraci

b b b b

Os < 0F <0, < 7x =71y < 7%

= ) < oF
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Obrézek 3.9. Zmény v energiich molekulovych orbitald molekul prvki

2. periody

Tabulka3.6. Réad a parametry vazby molekul prvki 2. periody

Z&ladni charakteristiku mo-
lekul prvka 2. periody uvédi tab. 3.6.
V tabulce jsou mimo poctu valenc-
nich eektroni uvedeny i hodnoty
fa&du, délky a energie vazby. Z mo-
lekul uvedenych v tabulce ma mole-
kula Li, ngdels§i a nejdabsi vazbu
vzhledem k tomu, Ze jgi jednoducha
vazba je tvorena  prekryvem
difznich 2s orbitala. Atomy Li jsou
vV porovnani s ostanimi prvky
2. periody velké a jgich efektivni
naboj jédraje nizky.

Atom beryllia méa v z&klad-
nim stavu elektronovou konfiguraci
1s22s?. Ctydi vaeneni elektrony
jsou rozmistsny v MO o? a o¥.
Vzhledem k tomu, Ze vazebny téd je
nula, molekula Be, nevznika

molekula pocge\l/(?lreonncl;nch Fad vazby | délkavazby / pm vazebna energie/ kJ -mol™

Li, 2 1 267 110

(Bey) 4 0 - -
B> 6 1 159 272
G, 8 2 124 612
N, 10 3 109 946
O, 12 2 121 497
F> 14 1 144 155

(Ney) 16 0 - -

V MO molekuly B, je rozmisténo 6 valen¢nich elektroni. NegjvySSimi obsazenymi MO jsou
dva degenerované orbitaly 7z’ a ﬂf, které jsou v souladu s Hundovym pravidlem obsazeny po jednom
elektronu. Molekuly B jsou proto paramagnetické s dvéma nesparovanymi elektrony. Vzhledem k vy-
kompenzovani elektroni na orbitalech o2 a o je fad vazby molekuly roven jedné. Vzhledem k tomu,
Ze atom boru je mensi nez atom beryllia, vazba v jeho molekule je kratSi a energie vazby vétsi.
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V molekule C, jsou orbitaly 7, a 7, z hlediska energie o néco nize nez orbital of. Proto jsou
natéchto 7 orbitalech umistény v z&kladnim stavu atomu vSechny ¢tyti elektrony s nejvySSi energii.

Molekula N, ma ze vSech porovnavanych molekul nejvyssi vazebny fad (3), ngkratsi a ngjsil-
néjSi vazbu. Vazebny iad je ve shodé strojnou vazbou ve strukturnim elektronovém vzorci :N=N: .

Od molekuly kysliku za¢ina pokles t&du a energie vazby, protoZe se elektrony postupné umis-
tuji do protivazebnych orbitalt 7z a ;. V ptipadé molekuly O, je vydedny tad vazby 2 a orbitaly
sngvysSi energii 7 a &y jsou obsazeny vzdy jednim nesparovanym elektronem. Tato predpoveéd’
teorie MO, kterd je plné ve shodé s paramagnetickymi vlastnostmi molekul O,, je v protikladu
svysvétlenim vazebnych pomeéra na zakladé Lewisovy predstavy. Elektronovy vzorec také vyZaduje
dvojnou vazbu mezi atomy kysliku, ale piitomnost dvou nesparovanych elektront nepiedpokl ada.

Molekula Ne, nevznikd z jednoduchého dtivodu. Molekulové orbitaly jsou zcela zaplnény
16 valen¢nimi elektrony dvou atomti Ne a vazebny fad je roven nule.

KaZzdou z molekul uvedenych v tabulce 3.9 Ize charakterizovat i po¢tem vazeb o, resp. =
Zavazbu o nebo 7 povaZujeme kaZdé obsazeni vazebného orbitalu o” nebo 7°, které neni kompen-
zovano umisténim elektronového paru na odpovidajicim protivazebném orbitalu o* nebo 7*.
Naptiklad u molekuly N, s ifadem vazby tii je moZné hovorit o pritomnosti jedné vazby o (dva elek-
trony na nevykompenzovaném orbitalu o?) a dvou vazeb 7 (po dvou elektronech na nevykompen-
zovanych orbitalech 7, a 7). Z pohledu teorie MO je v této souvislosti zajimava jednoducha vazba
v molekule B,. Je vytvérena dvéma elektrony na orbitalech 7y a z,. Proti odekavani zde vznika vazba
pouze vyuZzitim orbitald 7, aniZ by v molekule existovala vazba o.

Za vyuziti tabulky 3.6 |ze snadno odvodit elektronové konfigurace ionti a excitovanych stava
diskutovanych molekul. V piipadé, Ze do diagramu zakreslime 11 elektront, ziskame usporadani
elektroni v &astici O;. Obdobng Ize ziskat elektronovou konfiguraci &astice O; (13 elektroni)
a0s (14 eektrond). V piipadé, Ze molekula O, (oznaceni zakladniho stavu 329_) je excitovana, lze
napiiklad nalézt stav, kdy dva sparovane elektrony obsazuji jeden z orbitalt 77 nebo 7z a vysledna
elektronova konfigurace je napiiklad (o) (02)*(03)* (m)? = (m)?(7¥)? (#y)°. Takto excitované
molekuly O, jsou v elektronovém stavu 1Ag a oznacujeme je '0,. Jgich energie vazby je niZsi oproti
molekulam v z&kladnim stavu a |ze je vyuZit napriklad pii fotochemickém odbouravani nadorovych
bunék nebo k fotodezinfekci vody.

Z&kladni charakteristiky iont a excitovaného stavu molekuly O, jsou uvedeny v tab. 3.7.

Hraniéni molekulové orbitaly

Pri strukturnich a kinetickych studiich reakci molekul maji zvl&Stni a rozhodujici vyznam
orbitaly, které nazyvame hraniéni molekulové orbitaly. Jednim z nich je ngvySSi obsazeny
molekulovy orbital oznatovany HOMO (z anglického highest occupied molecular orbital), ktery je
podle vystavbového principu v molekule obsazovan jednim nebo dvéma elektrony jako podedni.
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Druhym hrani¢nim orbitalem je nejniZsi neobsazeny nebo jednim elektronem obsazeny molekulovy
orbital oznatovany LUMO (lowest unoccupied molecular orbital), ktery je ngblizSim vySSim
orbitalem orbitalu HOMO. Naptiklad v molekule F, jsou orbitaly typu HOMO orbitay 7x a 7.
Orbital LUMO piedstavuje orbital o7 .

Tabulka3.7. R&d aznamé parametry vazby ionti a excitovaného stavu molekuly O,

cadtice pOthe\‘/(?Irinncglch Fad vazby | délkavazby / pm vazebna energie/ kJ -mol™
o, 11 25 112 625
o, 12 2 121 497
0, 13 1,5 126
05 14 1 149 200
0, 12 2 402

3. 2. 4. Vazba v riiznojadernych dvouatomovych molekuléch

Molekulové orbitaly raznojadernych dvouatomovych molekul maji na rozdil od stejnojader-
nych molekul razné velké prispévky od jednotlivych AO. Kazdy MO |ze vyjédtit rovnici

¥ = Cada(A) + Cage(B) + ..., (3.8)

jgiZ prvni dva éleny predstavuji dva ngjsilngji integrujici orbitaly valen¢ni sféry. Rovnici je tieba vSak
doplnit. Vznikgjicich vazeb o nebo 7 se totiz mohou Gcastnit i dal&i AO, které maji pro piekryv
vhodné prostorové usporadani, ae jejichz prispévky jsou vzhledem k rozdilné energii niZsi. Zatimco
ve stejnojadernych molekuléch jsou koeficienty ¢, a cg shodné, v rtiznojadernych molekuléch se lisi.
Jestlize koeficient ca je VEtSi nez cg, vysledny MO je vytvoren piredevsim orbitalem ¢(A) a elektron,
kterym je obsazen, se nachazi blize atomu A. V piipadé, Ze cg > Ca, Nastava obracena situace.

Molekulové orbitaly riznojader nych molekul

VLS prispevek k vazebnému MO vyjéadieny vySSi hodnotou koeficientu ¢ poskytuji el ektro-
negativnéjsi atomy. Jgjich orbitaly maji niZSi hodnoty energie (vy3Si hodnoty ionizacni energie)
a vazebné elektrony jsou pak umistény na energeticky vyhodnéjSim misteé, v blizkosti elektronega
tivngjSich atomi. Méné elektronegativni atomy vyznamngji piispivaji k protivazebnym MO a jgich
elektrony nachézime v energeticky méné vyhodném misté, pobliz atomi s niZsi elektronegativitou.

Vysledek piekryvu dvou AO s rozdilnymi energiemi |ze vyjadiit diagramem, ktery byl pouZit
pro popis molekuly H,. V pripadé, Ze orbital elektronegativnéjsiho atomu A je vyjadien vinovou
funkci ¢a, pro koeficienty plati vztah CA>Ch avydedny MO v, |ze vyjédiit vinovou funkci

Y. = Caga + Cadp (3.9
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Protivazebny . je pievazné tvoren orbitalem ¢g méné elektronegativniho atomu, pro koeficienty plati

vztah ¢ > ¢Z aorbital Ize vyjadiit vztahem
Y. = Caga—Cadg (3.10)

Diagram uvedeny na obrézku 3.10 |ze vyuzit
napiiklad pro popis vazebnych poméra v molekule
hydridu litného LiH. Z hlediska blizkosti energie
avhodné symetrie je moZné uvaZzovat pouze piekryv ¢B
2s orbitalt Li a 1s orbitalu H, ktery ma piitom mensi
energii. Jgich vzgemné postaveni je dano hodnotou
ionizacni energie atomu H (13,6 eV) a prvni ioniza¢ni
energie atomu lithia (5,4 eV). Elektrony z atomového
orbitalu 2s atomu lithia (v diagramu atom B) a orbita- ¢A
lu 1s atomu vodiku (atom A) se piesunou do orbi-
talu of (orbita y,) a vytvori jednoduchou vazbu.

Orbital of a tim i vazebné elektrony se nachézi
v blizkosti elektronegativne] Siho atomu  vodiku, Obréazek 3.10. Diagram energii molekulovych orbitalt
Vyg edna vazba se proto proj e\/uje zna¢nou polaritou raznojader nych dvouatomovych molekul AB

1 1 |2 |2
W_ = Capp—Cgdg, Cg > Ca

2 2
W, = Caga + Caig, Ca > Cg

avyznamnym iontovym piispévkem.

Dalsi odlisnost oproti stejnojadernym dvouatomovym molekulam zpuasobuje rozdilnost energii
spojujicich se souboru orbitali dvou riznych atomu. Pri charakterizaci vinovych funkci jsme drive
uvedli, Ze jgich interakce klesa s rostoucim rozdilem jejich energii. Proto sniZeni energie molekuly
jako dasledek piekryvu orbitala riznych atomi v riznojadernych molekulach neni tak vyznamné jako
ve stginojadernych molekulach, kde maji vychozi orbitaly stejnou energii. Nelze viak zjednodusené
fici, Zze vazby A-B jsou dabsi nez vazby A—A. O sile vazby rozhoduji i dalsi faktory, predevSim
velikost orbitali a velikost piekryvu. Proto napriklad molekula CO mé vysSi vazebnou energii
(1070 kJ - mol™) nez izoelektronova molekula N (946 kJ - mol ™).

Pro sestavovani diagrami MO raznojadernych molekul je tieba znat energetické umisténi
pavodnich AO. MO zde ¢asto nemaji Cisté vazebny, nevazebny nebo protivazebny charakter, proto je
nutné pii jgich ozna¢ovéani pouzit odlisnou symboliku (rozlisujeme zde pouze orbitaly o a 7).

Vazba ve fluor ovodiku

Pro vazbu v molekule HF je nutné uvaZzovat prekryv 1s orbitalu atomu vodiku a 2s a 2p
orbitalt fluoru, které jsou dohromady obsazeny 1+ 7 = 8 valen¢nimi elektrony. Pro vznik orbitai o
jsou symetricky shodné orbitaly 1s (atom H) a 2s a 2p, (atom F), jgichz kombinaci vznikaji tii MO
vetvaru

Y = G (H) + Cogis(F) + C3¢2pz(|:) (3.11)
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Uvedeny postup neuvazuje zbyvajici orbitaly fluoru 2px a 2p,, protoze jejich symetrie z
neumoziuje prekryv s Zadnym orbitalem vodiku. Tato dvojice x orbitali predstavuje orbitaly
nevazebné, tj. orbitaly, které nemaji vazebny ani protivazebny charakter a ve dvouatomovych
mol ekul &ch zistavaji umistény najednom z atoma, v tomto pripadé v blizkosti fluoru.

Vydedny diagram MO molekuly HF je uve-
den na obr. 3.11, ve kterém relativni umisténi AO
odpovida ionizacnim energiim atomi. Vazebny
orbital 1o ma dominantni charakter 2s orbitalu

30

fluoru ve shodé s vysokou elektronegativitou
tohoto atomu. Orhital 20 je pievazné nevazebny
a je umistén opét v blizkosti fluoru. Oblak jeho
elektronové hustoty lezi na opacné strané fluoru
nez atom vodiku, proto jeho prispévek k vazbé je
minimani. Protivazebny orbita 3o ma vyrazné
charakter 1s orbitalu vodiku, ktery mav porovnani

sorhitaly fluoru relativné vysokou energii.

Dva z osmi elektront obsazuji orbital 1o
a tim vlastné vytvéregii vazbu mezi atomy.
Ostatnich Sest elektront je umisténo v blizkosti
atomu fluoru na nevazebnych MO 1z a 2o
a vysledna elektronova konfigurace molekuly je
(10)? (20)* (17)".
Z prednostniho umisténi vSech valen¢nich elektroni na atomu fluoru |ze predpokladat, Zze molekula HF
je poléarni se zdpornym nabojem na atomu fluoru. V tomto pripadé byla polarita molekuly potvrzena
experimentdné zmeétenim dipdlovéno momentu (viz kap. 3.5.2). V fadé pripadt vSak pouZziti jedno-

duché teorie molekulovych orbitali pro vypocet polarnich viastnosti molekul piindsi fadu problémd,
napiiklad u dal§i diskutované molekuly oxidu uhelnatého.

Obrazek 3.11. Diagram energii MO molekuly HF

Vazba v molekule oxidu uhelnatého a v izoelektr onovych éasticich

Diagram molekulovych orbitalé oxidu uhelnatého a izoelektronovych ¢astic NO™ a CN™ je
sloZitéjsi nez v piipadé molekuly HF. Prekryvu se zde U¢astni orbitaly 2s a 2p obou atoma, které
piispivaji ke vzniku vazeb o a 7 (energeticky diagram je uveden na obr. 3.12). Elektronova konfigu-
race zékladniho stavu molekuly je (16)* (20)? (17)* (30)%. NejvySSi obsazeny orbital HOMO je 3o,
ktery obsazuje ¢astecné nevazebny elektronovy par na atomu uhliku. NeniZsi neobsazené orbitaly
LUMO predstavuje dvakrét degenerovana dvojice protivazebnych orbitalt 27, které maji prevézné

charakter 2p orhitald atomu uhliku.
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Tato kombinace hrani¢nich orbitald je velmi dulezita
pro vazbu v karbonylech kovi, vyznamnych douceninéch
ptechodnych prvkui. Elektronové pary molekuly CO
umisténé na ngjvysSich obsazenych orbitalech (HOMO)
se podilgi na vzniku o vazeb s prechodnymi kovy,
ngnizsi neobsazené orbitaly molekuly (LUMO) jsou
soucasti vazeb =, které vyslednou vazbu zesiluji.
PrestoZe je rozdil elektronegativit atomt uhliku a kys-
liku velky, experimenta né zjistén& hodnota dipdlového
momentu molekuly CO je mala. Navic zaporny konec
dip6lu je na méné elektronegativnim atomu uhliku.
Tato zvladtni situace je dana skutecnosti, Ze vazebné
i nevazebné pary elektront jsou rozmistény po celé
molekule. PrestoZe jsou vazebné elektrony orbitalu 1o
umistény v blizkosti elektronegativnéjSiho atomu kydiku,
nelze zjednoduSené piedpokladat na tomto atomu
zaporny naboj. Ten je vyvaZzen nevazebnymi elektro-
novymi pary, které se nachézeji v blizkosti uhliku.
Odvozovani polarity molekuly z rozdilu elektronega-
tivit atomi je proto nespolehlivé v piipadé, Ze jsou Obréazek 3.12. Diagram energii MO molekuly CO
elektrony obsazeny protivazebné orbitaly molekuly.

Z umisténi vazebnych elektront v molekule CO Ize odvodit ¥&d vazby X = 3. Obdobné vazebné
poméry aZ na piitomnost polarity ma i molekula N, (viz diagram na obr. 3.8), kterd ma stejny pocet
valen¢nich elektroni. Obé molekuly nazyvame izoelektronové, protoZze maji podobny systém MO
astgny i&d vazby. V zésadé se usporadani diagrami MO molekul N, a CO piilis nelisi a je shodné
sdiagramy dalSich izoelektronovych Utvart jako jsou ionty NO™ a CN™. VSechny tyto ¢astice se
od sebe ¢éstecné 1iSi hodnotami energie vychozich AO atim i energiemi MO. Rozdilné vlastnosti vSak
Ize nalézt naptiklad pti ionizaci molekul. Zatimco odtrZeni elektronu z vazebného orbitalu 3o v mo-
lekule N, vede k zeslabeni vazby, obdobnd ztrdta elektronu z ¢éstecné nevazebného orbitau 3o
v molekule CO se nasile vazby projevi méné vyrazng.

Dalsi dulezitou riznojadernou dvouatomovou molekulu predstavuje oxid dusnaty, NO.
Vzhledem k podobnosti atomt dusiku a kysliku Ize k popisu vazebnych poméra vyuZzit diagram
vhodny pro molekulu N, (obr. 3.8). Pri vzniku aniontu NO™ dal&i elektron obsazuje jeden z proti-
vazebnych orbitald 7* a tim dochazi ke sniZzeni adu vazby. Naopak ztréta elektronu je energeticky

~vr o\ 2

vyhodné, protoZe vznika ¢astice NO*, kterd ma oproti molekule NO vy3Si ¥ad a energii vazby.
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Polarita a iontovy charakter vazby

Rozdil mezi energiemi piekryvajicich se AO vyrazné ovliviiuje tvar vznikajicich MO. Oblasti
maximalni hustoty pravdépodobnosti vyskytu elektronti jsou umistény nesymetricky (obr. 3.13),
piicemz vSechny vazebné orbitaly se prostorové piesouvaji (zvétsuji) smérem k atomam s vySSi
elektronegativitou a niZsi energetickou hladinou pavodniho atomového orbitalu. Tento atom éastecng
ziskéva zéporny naboj. Naproti tomu protivazebné orbitaly jsou umistény blize k atomu meéng
elektronegativnimu s vySSi energii svého atomového orbitalu. Atom je tak zbaven jisté ¢ésti svého
elektronového obalu a pievidda na ném kladny néboj jeho jadra. Vznikne tak dvojice elektrickych
naboji opacného znaménka, elektricky dipdl. K silam danym piekryvem atomovych orbitalt
tak pristupuje je&té jednoducha pritaZliva sila mezi obéma opatné nabitymi konci molekuly
(vizkap. 2.3.4.a3.5.2).

b b b b
Oq o, Tty nebo 7

Obréazek 3.13. Asymetrie molekulovych orbitali oa 7 v heter onukleér ni molekule AB.
Atom B je elektronegativnéjsi. Symbolem n jsou oznaéeny nodalni plochy MO

Presun elektronové hustoty v prostoru a deformace MO se prohlubuje se zvétdujicim se
rozdilem elektronegativit atoma atim i srostouci energetickou diferenciaci AEao interagujicich AO.
Maximani piekryv, kterému odpovida i maximalni snizeni energie molekuly a ¢isté kovalentni
podstata vazebnych sil nastdva v piipadé, kdy AEao je rovno nule. S rostouci hodnotou AExo Se
zmenduje energeticky rozdil mezi vazebnym MQ® a energeticky niz&im atomovym orbitalem.
Obdobné klesa rozdil i mezi MO* a energeticky vyS&Sim AO. Vzrist hodnoty AEao Vyjadiuje
narastgjici iontovost vazby za souc¢asného poklesu jegiho kovalentniho charakteru. Dulezité je zjistent,
Ze AExo nikdy nedosdhne maximani hodnoty, pii které by dodo k vyrovnani energie AO a piidus-
nymi MO atim k plnému prevodu elektronu k el ektronegativnéjSimu atomu. Jednalo by se o vytvoieni
&ists iontové vazby s nulovym piispévkem kovalentnosti. Umisténi orbitalu MOP na jednom z atomi
neni nikdy UpIné, a proto i u vazeb s negjvySSim podilem iontové vazby nachazime urcity podil
kovalentnich sil.
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Podil iontového charakteru kovalentni vazby A—B |ze charakterizovat empirickym vztahem
zavyuziti Paulingovych elektronegativit prvki A a B pomoci empirického vztahu

i = 1-exp[-0,21(x, — 75)°] (3.12)

kdei je zZlomek iontovosti nabyvajici hodnot
od 0 az do 1. Zavidost zlomku iontovosti
narozdilu elektronegativit ukazuje obr. 3.14.
Nalezené Udgj e d e vyjadiuji iontovost vazby
v izolovanych dvgjicich iontt A" a B~
V krystalech pevnych latek je vysledny

iontovy piispévek vazby ovlivnén tadou 0 * 1 ’ 7 ’ 3
dalSich faktort, naptiklad usporédéni iontt — X

vestrukture a Je‘“Ch Vzgemnou koordinaci Obréazek 3.14. Zavisost zlomku iontovosti vazby na rozdilu
(viz kap. 4.2.5). elektronegativit

Vazebné korelace

Energie a délky vazby stejnojadernych a raznojadernych dvouatomovych molekul vykazuji
dobrou shodu s r&dem vazby. Energie vazby dané dvojice atomi se zvySuje a délka vazby
zZzmensduje s rostoucim Fadem vazby. Uvedené zavidlosti vSak nejsou piimo Umérné. Naptiklad
u relativng slabych vazeb atomi uhliku je energie dvojné vazby C=C (648 kJ-mol™) niZ& neZ dvoj-
nasobek energie jednoduché vazby C—C (2 - 348 = 696 kJ-mol™). Tento rozdil se vyznamné projevuje
v organické chemii, zvla&té pii reakcich nenasycenych molekul (energeticka vyhodnost polymerace
doucenin s nasobnymi vazbami za vzniku vazeb jednoduchych). U dusiku je v3ak situace odlisna
Dvojna vazba mezi atomy dusiku N=N (409 kJ-mol™) je vice nez dvakrét silng&i neZ jednoducha
vazbaN—N (163 kJ-mol™), trojnd vazba N=N (946 kJ-mol™) je silngj& dokonce vice neZ pétkrét.

Proto jsou nasobné vazby mezi atomy 1000

dusiku relativné stdé proti polymeraci (’)8%
a jednoduché vazby nachdzime pouze @NN © CO O CN

. _ . . 800 -
v tfirozmérnych slouceninach. To jiz

neplati ufosforu s energiemi vazeb P—P,
P=P a P=P, které jsou 201kJ-mol™,
310kJ-mol™ a 490kJ-mol™. Nasobné
vazby zde maji nizsi energii neZz odpovi-
dajici pocet vazeb jednoduchych, které se
zde proto uplatiuji prednostné. 200+

600 |

400}

B/ kJ-mol™

| | 1 1 i !

1.10 1.20 1.30 1.40 1.50 1.60
[/ pm
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Vzgjemné vztahy mezi vazebnym iaddem, silou a délkou vazby vedou k dal§i dulezité korelaci.
Vazebna energie dané dvojice atomii se zvysuje sklesajici délkou vazby (obr. 3.15). Tuto zavid ost
Ize s vyhodou vyuzit pii odhadu stability molekuly (energie vazby) z dat vazebnych délek, které jsou
v literatuire dostupnéjsi.

3. 3. Molekulové orbitaly polyatomickych molekul

Teorie MO muaze byti rozSirena na popis elektronové struktury i viceatomovych molekul,
omezenych skupin atomi nebo pevnych latek. Odvozené MO jsou i v téchto pripadech podobné
orbitalim, které byly charakterizovany pii popisu vazby dvouatomovych molekul s tim rozdilem, Ze
jsou vystavény z vétsiho poétu vychozich AO.

Pri sestavovani diagrami energii MO jsme zatim délili orbitaly podle jgich symetrie do dvou
skupin, naorbitaly o a 7. Obdobny postup |ze pouZit i pro polyatomické molekuly, vysledné tvary MO
jsou vSak dloZitejsi a uréuji tvar molekul. Pro jejich odvozeni je nezbytna hlubSi znalost teorie
symetrie orbitali a molekul veetné piidudné symboliky. Proto se v této ¢asti textu omezime na ngj-
jednodussi tetézcové a kruhové polyatomické molekuly, u kterych vystagime s pouzivanym popisem.

Pro molekuly s vétSim poctem atomi |ze popsat MO dané symetrie jako soucet viech AO, které
mohou piekryvem MO takové symetrie vytvorit

w = Zci ¢i (3.13)

V této linearni kombinaci funkce ¢; predstavuji AO aindex i zahrnuje vechny orbitaly vSech atomi,
které maji vhodnou symetrii. Z N atomovych orbitalti 1ze odvodit N molekulovych orbital .
Pritom plati:

a) MO snejvySSim poctem noda nich ploch maji protivazebny charakter anegjvyssi energii;

b) interakce mezi vzdaengjSimi atomy molekuly (atomy, které nejsou nejblizSimi sousedy)
jsou slabé vazebné v pripadé, Ze prekryvajici se ¢asti AO maji stejna znaménka. V piipadé
opacnych znamének jsou vysledné MO dlabg protivazebné;

c) orbitay vzniklé piekryvem AO s nizkou energii leZi v diagramu MO negjnize.

Pro vysvétleni konstrukce MO polyatomickych molekul Ize vyuZit jednoduchych &astic Hi
a Hs, které sice nemagji v anorganické chemii zvlastni vyznam, ale vhodné poslouZi jako jednoduchy
modelovy priklad. Hlavni otazka, ktera je spojovana s polyatomickymi molekulami je, co rozhoduje
ojdich tvaru. Proto budeme u &éstic H3 a H; uvaZovat dvé moZné usporadani, linedrni a trojthel ni-
kové a hledat priciny, pro¢ jedno z téchto uspoiradani manizsi energii.
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3. 3.1. Vazba v molekule H; aiontu H3

Z&kladnim souborem pro popis molekuly Hs jsou ti 1s
orbitaly atomu vodiku, které oznatime 1s(A), 1s(B) a 1s(C).
Jejich kombinaci ziskédme v ptipadé linedrni molekuly Hs tii MO,
které jsou uvedeny na obr. 3.16. Pfesnymi vypocty |ze ukazat, Ze
jedna ze tii kombinaci vede k silné vazebnému orbitalu

10 = ¢i(A) + V2 ¢ (B) + ¢15(C), (3.14)

ve kterém jsou pro jednoduchost obdobné jako pri vyjadieni dal-
Sich MO zanedbany normaliza¢ni konstanty. Vysedny orbital 1o
mé& nizkou energii, protoZe predstavuje vazebnou interakci mezi
atomy Hp aHg asouc¢asné i Hg a He. Vazba mezi atomy Ha aHc
sice také existuje, ale vzhledem k jgich vzdaenosti je jgi prispe-
vek méneé vyznamny. Orbita je oznaten o, protoZze ma valcovou
symetrii vzhledem k ose vazby. Nasledujici vySSi orbital, k jehoz
vzniku neprispivei orbitaly stiedovéno atomu Hg, jetaké symetrie o

20 = ¢is(A) — ¢1s(B)

25}
: lo

Obrazek 3.16. Molekulové orbitaly
linearni molekuly Hj

(3.15)

Vzhledem k tomu, Ze se jedna o kombinaci orbitalti dostatecné vzdaenych krajnich atomt molekuly,
vyslednd interakce je zanedbatelnd. Jednd se tedy o nevazebny orbital, ktery v ptipadé obsazeni elek-
trony neprispiva ke zméné energie molekuly. Tieti kombinace atomovych orbitalti 1s vede ke vzniku

orbitalu, ktery je protivazebny mezi dvojicemi nejbliZsich atoma vodiku

30 = ¢1S(A) - \/2 ¢lS(B) + ¢1S(C)

(3.16)

Tento orbital m& ngjvySSi pocet noda nich ploch (2) a proto také nejvysSi energii.

Jina situace nastava, kdyZz m& molekula Hs tvar rovnostranného
trojuhelnika. Tti vysledné MO lze vyjédiit stejnymi vyrazy jako v pii-
padé molekuly linedrni, ale diive oznacené orbitaly 20 a 3¢ maji nyni
stginou energii. Tuto neobvyklou skutecnost, energetickou degeneraci
MO symetrie o, Ize vysvétlit geometrickymi divody. V trojuhel niko-
vém usporddani se ngibliz8imi sousedy stévaji i atomy H, a He. Diive
20 nevazebny orbital 20 ziskava charakter orbitalu protivazebného a jeho

energie se sniZujicim se Uhlem (180° — 60°) roste. Na druhé stran¢ dfi-

‘ ve protivazebny orbital 3o zistava protivazebnym mezi atomy Ha aHg,
m

resp. Hc a Hg, na spojnici atomi Ha a Hc vSak ziskava vazebny
charakter (obr. 3.17). Energie tohoto orbitalu proto pfi zmenSovani
1o vazebného thlu klesa.

Obrézek 3.17. Molekulové orbitaly trojuhelnikové molekuly Hs
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Korea¢ni diagramy

Pri postupné piemeéné linearni molekuly Hs
na trojuhel nikové usporadani se energie obou MO

20 a3o sblizyji. V okamziku, kdy jsou vechny 30 m———

vzddenosti mezi atomy vodiku stejné, vyrovnagji T e’
se i jgich energie. Zavidost zmény energie ° 20 //_—_;’.
véech t¥i orbitalt molekuly Hs; na zméng D

vazebného Uhlu ¢ ze 180° (linearni uspoiadani) S‘—i

na 60° (trojuhelnikovy tvar) je uvedena na obraz-
ku 3.18. Ziskana graficka zavislost predstavuje
tzv. korelaéni diagram, kterych je v podobé

[IEN
Q
[}
'_‘\

. . . . o 60°
tzv. Walshovych diagrami (zavislost energie 180 ¢

na vhodném vazebném parametru) pouzivano A
pii objasiovani tvaru molekul, charakteru elektro- Obrézek 3.18. Korela¢ni diagram orbitali molekuly Hs

novych spekter areakci polyatomickych molekul.

V korelaénim diagramu je u trojuhelnikové molekuly uvedeno oznaceni orbitali a; ae”, které vychazi
ze symboliky pouzivané u orbitali polyatomickych molekul. S piesnym oznatovanim orbitalt poly-
atomickych molekul, které vychazi z detailni analyzy jegjich symetrie, se sezndmime v kapitole 3.6.2.

Elektronova konfiguraceiontu H3

Znadme-li podobu MO a jgich relativni energie, |ze odvodit elektronovou konfiguraci
dvouel ektronového iontu H3 pro libovolny vazebny thel. VVzhledem k tomu, Ze elektrony obsazuji
orbital s ngniz& energii, je elektronova konfigurace iontu v piipad linearniho usporadani (1o)?
a trojuhelnikového tvaru (a;)®. Orbital 1o vSak v pripadé linedrniho uspoiadani spojuje pouze
atomy Hp aHg resp. He a Hg, zatimco pii trojuhelnikové geometrii véZe orbital a; vSechny tii atomy.
Proto mé troj uhelnikové usporadani niZsi energii, coz bylo potvrzeno i experimentané.

Elektronové deficitni molekuly aionty

Z obrézki 3.16 a3.17 je zigjmé, Ze orbitaly 1o nebo a; v molekule H3 jsou rozmistény rovno-
meérné pies viechny atomy. V obou pripadech dva elektrony vazi vSechny tii atomy. Jinymi slovy,
vazba v molekule je zprostiedkovana delokalizovanymi orbitaly, jgichZ vazebny a protivazebny
piispévek je rozprostien po celé molekule a neni lokalizovén mezi dvojice atomi.. Vazbav iontu Hs je
jednoduchym pripadem t¥istiedové dvoueektronové vazby (nékdy oznatovana 3c, 2€), kde tii jadra
atoma jsou spojena pouze dvéma elektrony.
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Molekuly a ionty obdobné Hs, ve kterych je nedostatek elektronii k sestaveni Lewisova
elektronového vzorce, nazyvame elektronové deficitni latky. Dulezitym prikladem téchto molekul je
diboran B,He. V této molekule Sest atomi prispiva k tvorbé MO
celkem 14 atomovymi orbitaly (po ¢étyrech dva atomy boru
apo jednom Sest atomu vodiku). Priblizné polovina ze 14 vznik-
lych MO mé vazebny nebo nevazebny charakter a je zaplnéna
12 valen¢nimi elektrony. Z tohoto pohledu nelze o existenci mo-
lekuly B,Hg pochybovat. Pro pochopeni vazby v této molekule
je vhodné detailni zhodnoceni vazebnych poméri ve dvou
fragmentech BHB, ve kterych piekryv tii orbitaa (dvou orbi-
talt 2p atomi boru a jednoho orbitalu 1s atomu vodiku) vede
ke vzniku tfi MO (obr. 3.19). Vazbu v téchto skupinach atomu
pak zprostiedkovavaji pouze dva elektrony, které obsazuji
nenizsi vazebny orbital, ktery je jako v piipadé molekuly Hs
delokalizovan. Postup, kdy jsou konstruovény MO pro frag-
menty |&ek, je vyhodny predevSim pro hledani analogii mezi

E

Obrazek 3.19. Molekulové fragmenty i
BHB v molekule BoHg molekulami.

3. 3. 2. Molekulové orbitaly retezcii a kruhui atoni

Predstavu vazby v lineérni i trojuhel nikové molekule Hs 1ze
snadno rozSifit i na fetézce a kruhy vice atomt. Na obr. 3.20 jsou
zobrazeny MO, které mohou vytvéret ¢tyii linearné vazané atomy
piekryvem s orbitald. Velikost kruhii na obrédzku predstavujici
o vazby priblizné odpovida velikosti koeficienta ¢; linedrni kom-
binace AO (malé kruhy predstavuji MO s malymi piispévky AQ).
Orbitaly jsou serazeny obdobné jako v diagramech MO podle
rostouci energie. Vazebny orbital s ngniZsi energii ptitom nema
nodani plochy. Protivazebny orbital s nejvySSi energii ma nodani
plochy mezi kazdou dvojici ngbliZzSich atomi (na obrazku jsou

vyznateny plnymi svislymi ¢arami). Obrazek 3.20. Molekulové orbitaly
linearni &tyfatomové molekuly
Z hlediska teorie molekulovych orbitalt je dulezité, Ze = orbitaly vznikajici piekryvem
p orbitalt ¢tyF atomi, maji za predpokladu, Ze za noddni plochu budeme povaZovat rovinu nékresny
(strénky), stejiny tvar, jako je uveden na obr. 3.20. Vemi podobny diagram |ze pouZzit i pifi popisu
»Klikatych* retézcn atoma.
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Zobrazeni MO tifi atomt vodiku za piredpokladu
trojuhelnikového usporadani lze dde analogicky rozSifovat
na kruhové systémy atomi. Napiiklad obrézek 3.21 piedstavuje
piekryv s orbitali étyr kruhové uspoiddanych atoma, pripadné
piekryv ¢tyt p orbitalti z pohledu zhora (osa vazby |eZi v roving
nakresny). Na obrazku jsou dva orbitaly zobrazeny vedle sebe,
protoZe maji stejnou energii. Energeticka degenerace je zde snad-

H H g no pochopitelnd, protoze jde o dva symetricky shodné orbitaly
= otocené o Uhel 90°.
Diagram MO vice nez ¢tyiatomovych fetézct a kruht

atomu je obdobny systému tii a ¢ty atomi. Dochézi k poklesu
energii niZSich vazebnych orbitala, v piipadé protivazebnych
Obrézek 3.21. Molekulové orbitaly - Y L L. .
kruhové &tyFatomové molekuly orbitalt narasta pocet nodanich ploch atimi energie.

3. 4. Lokalizované vazby a hybridizace

DuleZitym rysem Lewisovy predstavy sdileni elektront (viz kap. 3.1) je skutecnost, Ze rozlisuje
jednotlivé vazby spojujici dvojice atomi. Napiiklad v molekule vody |ze takto nalézt dvé rovnocenné
vazby O—H, které predstavuji dvojice elektronti umisténych mezi kyslikem a vodikem. Zda se, Ze
teorie molekulovych orbitalt, podlie které elektrony obsazuji MO delokalizované po celé molekule,
neumoziuje lokalizaci elektroni mezi dva atomy nezavisle na ostatnich vazbéch. RozSitenim této
teorie o vyuziti tzv. hybridnich atomovych orbitrali a jejich linedrnich kombinaci, 1ze vSak ziskat
soubor novych lokalizovanych orbitalt, obdobnych Lewisové predstaveé. Ziskavame tak druhy, teorii
molekulovych orbitalti rovnocenny popis celkového rozdéleni elektroni v molekule. V pripade, Ze
jsou studovany celkové vlastnosti molekuly (elektronova spektra, ionizacni energie, elektrochemické
vlastnosti apod.), je vhodné vyuZit delokalizovaného popisu vazby. Popis metodou lokalizovanych
orbitalt je vyhodngjsi v pripadech charakterizace fragmentt molekul, predevSim délek a silovych
konstant vazeb, piipadné nékterych aspekta reaktivity.

3. 4. 1. Hybridizace atomovych orbitalz

P popisu vazeb lokalizovanymi molekulovymi orbitaly se s Uspéchem vyuZiva predstavy
hybridizace, t.j. miSeni atomovych orbitali centrdniho atomu. Pojem hybridizace byl zaveden jiz
v zagétcich kvantové chemie. Je zal oZen na predstave, Ze polyatomickou molekulu 1ze charakterizovat
pomoaci izolovanych (lokalizovanych) chemickych vazeb, kterym odpovidaji MO vzniklé kombinaci
orbitala atomovych. Vazba se ptitom vytvoii v takovém sméru, aby bylo dosazeno maximéniho
piekryvu mezi AO obou partnert. Prekryv |ze maximalizovat, kdyzZ se pavodni soubor izolovanych AO
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stiedového atomu nahradi jgich vhodnou lineérni kombinaci; vytvoiené linedrni kombinace AO se
nazyvaji hybridni atomové orbitaly (dde HAO).

Pojem hybridizace je velmi vyhodny a umoZziuje kvalitativni popis raznych chemickych jevi.
Casto se vyuZiva k odvozovani geometrického tvaru molekul. Podivame-li se pozorngji na definici
hybridizace, pak zjistime, Ze jsme schopni odvodit hybridizaci orbitali na centrdnim atomu pouze
tehdy, kdyZ zname geometrické usporadani atomi v jeho okoli. Hybridizace je tedy pouze disledek
plynouci z bezpetné zjistené nebo odhadnuté molekulové geometrie. Spravny postup je tedy takovy,
Ze odvozujeme hybridizaci na sttedovém atomu z geometrického usporadani molekuly. Hybridizace
tedy v Z&dném pripadé nerozhoduje o geometrii molekuly. Ta je dana rozmisténim jader atomi a elek-
trona v prostoru takovym zptisobem, aby molekula méla minimani energii.

V chemické praxi byva ¢asto pouZivan obraceny postup, ktery je mozné piijmout pouze
v jednoduchych pripadech usporadani molekul, kdy odvozujeme tvar molekuly na zakladé odhadnuté
hybridizace na stiedovém atomu. Tento postup budeme dale vyuzivat i my.

MiSeni atomovych or bitala

Predstava hybridizace vychézi z platnosti principu superpozice stavi, podle néhoz linearni
kombinace orbitalt jsou pro umisténi elektront prave tak vhodnymi orbitaly, jako byly pavodni AO.
Pro dvojici orbitat téhoz atomu, napt. 2s a 2p,, mizeme jegjich miSenim odvodit dvé nové vinové
funkce ¢y a ¢n' novych hybridizovanych atomovych orbitalt

P = A@as — Py, (3.17)
b = $au+ Ao, (318)

kde koeficient A vyjadiuje relativni zastoupeni AO v nové vytvorenych HAO. Pii A = 0 hybridizace
nenastava, pii A=1 je naopak Uplnd a vede ke vzniku dvou energeticky ekvivalentnich a tedy
degenerovanych HAO. Plati tedy, Ze pocet vzniklych hybridnich AO se rovna po¢tu zt¢astnénych AO.
Oba degenerované HAO maji stejny tvar aliSi se jen orientaci v prostoru. Obecné plati, Ze vysledek
Uplného miSeni (hybridizace) AO znazoriiujeme symbolem tvoirenym velkymi pismeny vyjadiujicimi
ZUcastnéni AO (v naSem pripadé SP) ajednotlivé vzniklé HAO oznagujeme tymz symbolem tvoienym
malymi pismeny — (sp)’ a(sp)”.

HAO lze odvodit pouze v piipadé, Ze jsou splnény nasledujici podminky:

1. energie hybridizujicich AO neni ptiliSrozdilna

2. hybridizace se G¢astni pouze AO s vhodnou symetrii.

Prvni podminka je splnéna, pokud jde o AO se steinym hlavnim kvantovym ¢islem, nebo leZi
v oblasti energetického ,, pronikani* dvou vrstev (napt. orbitaly 4s a 3d). Druhé podminka méa sl oZitéjsi
podstatu, pro jednoduché piipady hybridizace v&ak neni nutné ji zde rozebirat. DuleZitéjSi je znalost
vyslednych tvari HAO, které jsou pro piipad hybridizace SP, SP? a SP* uvedeny na obrazku 3.22.
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a s (sp) (sp)*

Pz o V pripads hybridizace SP je zigmé,

- + \
; Ze jsou vytvoreny podminky pro vznik
- linedrniho uspoiadani molekuly pre-

kryvem HAO s AO dasSich prvka
za vytvoreni dvou o vazeb. Symbol
hybridizace SP? vyjadiuje smiSeni
jednoho orbitalu s a dvou orbitala p
(jmenovité px a py) za vzniku tii
degenerovanych HAO, které vytvaieji

AR podminky pro vznik tiéi o vazeb

{ : 'S N lezicich v jedné roviné a svirgjicich

53 \I S\ A&7 ghel 120° (trigondni  usporédan).
= V piipads hybridizace SP® jsou pak

z /L“sps)'_ 1= ¢tyfi AO (s, px Py, P2) transformovany

nactvefici HAO
Obrézek 3.22. Tvary hybridnich orbitali sp (a), sp® (b) asp® (c)

Pn = ¢+ ¢px + ¢py + ¢pz (319
P = P ¢px - ¢py + ¢pz (3.20)
" = s ot G, b, (3.21)
" = Po—Go t Go,— O, (3.22)

které sméiuji do vrcholu ¢tytsténu (tetraedru).

Pro objasnéni geometrie doucenin velké skupiny prvka je nutné uvazovat HAO, na jgichz
vzniku se podildy orbitaly d. Prostiednictvim HAO tohoto typu vytvareji vazby prvky d-bloku nebo
prvky s vakantnimi p orbitaly, které jsou energeticky blizké neobsazenym orbitalim d. Nejdulezitejsi
hybridizace s G¢asti orbitalti d ukazuje tab. 3.8. V pripadé, Ze jsou v tabulce uvedeny dva symboly
hybridizace, napi. SP°D? a D?SP?, jedna se 0 HAO, které se li&i hlavnimi kvantovymi ¢&idly za¢astng-
nych AO. Je-li zachovano poradi symbolu S, P, D podle rostouciho kvantového ¢idal, vdechny hybri-
dizujici AO maji totéZ hlavni kvantové ¢islo (napt. 4s + 4p, + 4p, + 4p, + 4d,e_y2 + 4d2 = SP°D?).
Objevi-li se v symbolu hybridizace orbital diive, nez odpovida jeho kvantovému ¢idlu |, jde 0 AO

s

s hlavnim kvantovym &islem o jednotku niZ&im (napt. 3d,._y2 + 3d,2 + 4s + 4p, + 4p, + 4p, = D’SP?).

Z tabulky je dale vidét, Ze hybridizace typu SPD, odpovidajici jednoceni péti AO, je astetns
neekvivalentni. Z prostorového vyvinuti téchto HAO je zigimy duvod rozdilnosti. Tti ekvatoria ni
adva axidni HAO pti hybridizaci SP°Dy, pravé tak jako &tyii v zékladng umisténé HAO a jediny
vrcholovy HAO u hybridizace sz_yzSP3 nejsou rovnocenné z hlediska geometrického. To je dasledek
toho, Ze vliv jednotlivych vychozich AO natvar HAO zde neni stejny.
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Tabulka3.8. Hybridizace s G¢asti orbitali d

Smér vyvinu HAO

Pocet

Hybridizace Uzité AO Energetické schéma i i
nadzev geom. Gtvaru  HAO
sp? N (dyyi8ezidy;) mm V
ns —{1 s & 4
s ° - Ltybstdn
>ﬁ ] l ] k Y
(n"N{dyy. 4, 4,) 11T+ (tetraedr)
sP2p n(px,py) -I—I_I—-}-I [TTF
T -y
, (P Py) T
DSP™ ns "fj“‘7 Etverec
(n=1)dya- )2 e Il (tetragon)
, nd, sp°d (a)
Sp D22 n (pxlp‘ylpz) m
ns spd (e)
3
, " (ppyip,)  TITh dsp” (0]
X trojboky dvojjehlan
D,25P" ns -—D_L/f dsp3 (&) (tr:%gon{ilnr“
(n-1)d,2 — bipyramida) 5
3
LY ——, "
0252 0 (pp,p)  CTTRTLLT
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V fadé molekul nachézime volné elektronové pary, které ngjsou rozdéleny na dva nesparované
elektrony, sice s vySSi energii, ale zato schopné vazby. Volné elektronové pary pak obsazuji jeden
nebo vice HAO. Vysledné geometrické usporadani molekuly mé pak uspoiédéni o niZSi symetrii,
v némz jakoby chybél jeden ¢i vice vazebnych partneri. Na jgjich misté nachazime volné elektronové
pary, které vSak do vysledné geometrie molekuly nemiZzeme uvaZovat. Takovym zpasobem |ze
napiiklad odvodit z oktaedru ¢tyiboky jehlan, z trojbokého jehlanu napriklad tzv. tvar T. Z pravidel-
ného tetraedru, kterému odpovida hybridizace SP* je odvozen jak tvar trojbokého jehlanu s jednim
volnym elektronovym parem, jak je tomu v molekule NHg, tak lomena molekula vody se dvéma vol-
nymi elektronovymi péry.

3. 4. 2. Zmeny hybridizace

V Gvahach o hybridizaci jsme se zabyvali pouze pravidelnymi prostorovymi Utvary.
Ve skutecnosti se v3ak tvary molekul od tvart uvedenych v tab. 3.8 zpravidla pon¢kud li&i. Mimo
odchylek zpasobenych nesteinymi délkami vazeb v dasledku rozdilné velikosti atomi a iadu vazby,
jsou délky vazeb a vazebné ahly ovliviiovany téZ zménami elektronové struktury zbytku molekuly.
Vysvétleni je mozné, jestlize si uvédomime, Ze orbitaly, z nichz HAO vznikly, mély riznou elektro-
negativitu, ato s orbitaly vétsi nez p orbitaly. Vzhledem k tomu, Ze k nejsilngjsi interakci bude zigime
dochézet mezi orbitaly s ngvétsim rozdilem elektronegativit, budou s orbitaly vyhledévat vazebné
partnery s niZsi elektronegativitou a p orbitaly partnery elektronegativnéjsi. Proto se vlivem rozdilné
elektronegativity vazebnych partnera slozky pavodné homogenniho systému hybridnich orbitali opét
castecné rozdéli tak, Ze proti elektropozitivngjSimu vazebnému partneru se soustredi s-orbitalova
sloZzka (t&Z s-charakter), a proti elektronegativnéjSimu partneru p-orbitalova sozka (p-charakter).
V dusledku tohoto jevu, ktery je nékdy nazyvan sekundar ni hybridizace, dochazi ke zkréaceni vazeb-
nych délek v misté soustiedéni s-charakteru, t.j. vazby proti nepozitivnéjSimu partneru a soucasné
zvétSeni dhlu, které tato vazba svird Vazby s pievladgicim p-charakterem se prodluzuji a vazebné
uhly se zvétduji. Prikladem muZe byt prodlouZeni vazby uhlik — chlor v trojici derivatia Cl—CF; (délka
vazby 175 pm), Cl-CCl3 (177 pm) a Cl-CH; (178 pm) v disledku postupného presunu atomu chloru
proti mistu s p-charakterem systému HAO pii hybridizaci SP2.

Sekundarni hybridizaci |ze vysvétlit i doZenou povahu a vazebné zmeény diive uvedeného
systému HAO odpovidajicimu hybridizaci SP®D. Na zakladé geometrického usporadani lze tento
systém HAO rozdilit na jednodussi systém HAO odpovidajici hybridizaci SP?, ktery méa castesnd
s-charakter oproti druhému systému s hybridizaci PD, ktery s-charakter nema. Proto jsou vazby
v troj uhel nikovém usporédani (ekvatoridni HAO) kratsi avazby v ose (axiani HAO) delSi. Prikladem
je molekula chloridu fosfore¢ného, ve které jsou tii vazby leZici v roviné kolmé k hlavni ose zietelné
kratSi (204 pm) neZ vazby leZici v této ose (219 pm).

Od hybridizace SP>D |ze také snadno odvodit mozné tvary, které odpovidaji piftomnosti vol-
nych elektronovych para v molekule. ProtoZe se proti volnému elektronovému péru, ktery povazujeme
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za vazebného partnera s ngniZsi elektronegativitou, koncentruje s-charakter HAO, budou se volnymi
elektronovymi pary obsazovat prednostné polohy v trojuhelniku a nikoli na osach. Naopak, v piipadé
oktaedrického usporadani obsazuji volné el ektronoveé pary pirednostné vrcholy nad a pod rovinou étverce.

3. 4. 3. Uplatneni hybridizace ve viceatomovych molekulach

VyuZiti HAO pii popisu MO viceatomovych molekul si nézorné¢ uké&Zeme na nekolika
jednoduchych molekuléch. V pripadé klasické teorie molekulovych orbitali (bez vyuZiti hybridizace),

vazbu v niZe uvedenych molekulach je mozné popsat pouze jako delokalizovany systém orbitalt, ktery
je rozprostien po celém skeletu molekuly.

Vazba v molekule hydridu berylinatého

Atom beryllia ma v zékladnim stavu
elektronovou konfiguraci 1s®2s® Pro piekryv
s 1s orbitaly vodiku jsou vhodné aZ dva na sebe
kolmé atomové orbitaly 2p. V tomto piipadé

vazby Be—H by mély byt obsazeny po jednom g =0 Be Be H7Be"H (H)
elektronu a svirat mezi sebou pravy Uhel.
Molekulaby v diisledku dvou nesparovanych elek- Ogps
trona méla byt paramagnetickd. Ve skute¢nosti 2 f_"_x 2:: M=
ma molekula v plynném stavu linearni uspoia _{_'}‘_"_D.("i--{_f"'f"‘;-i-_.*“\\
dani H—B—H av&echny elektrony sparovany. \\ spsp / \
. o 1 \

Tuto skutecnost |ze objasnit hybridizaci 2s /,’ \‘ Lots
SP (misi se orbitaly 2s a 2p,) atomu beryllia / \ ‘*_ém)_
Prekryvem dvou linedrné usporadanych hybrid- ‘\| /l z
nich orbitaléi (sp) a (sp)” s orbitaly atomi \ 6o /
vodiku s vysvétlujeme tvar molekuly BeH,, 1 t %@')T t
pricemZz ob& vazby jsou obsazeny dvojici AODPOTO;(HAO MO (AQ),
elektront. Vznikgjici piekryv i diagram moleku- energie

lovych orbitali za vyuZziti hybridnich alomovych oy 4760323 prexryv orbitalis sp(Be) a 15(H) v molekule BeH,
orbitali atomu Be jsou znézornény naobr. 3.23.  2igidiagranMO

K prechodu atomu Be do tzv. valenéniho stavu, kdy je schopen vytvorit dvé rovnocenné vazby
s atomy vodiku, je nutné dodani promoé¢ni energie (energie nutnd k prevedeni dvou s elektroni
beryllia na dva degenerované hybridni atomové orbitaly). Ve vysedném diagramu molekulovych

orbitali dva elektronové péry na orbitalech &%, o vytvérgji dvojici jednoduchych o vazeb. Prazdné
orbitaly 2p, a 2py zistavaji lokalizovany na atomu beryllia
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Vazbav molekule ethenu C,H,

Vazebné poméry v molekule ethenu doklé&daji, Ze orbitaly vytvéigici = vazbu se nelcastni
hybridizace. Oba v molekule piftomné atomy uhliku jsou v hybridizovaném stavu SP?, pri¢emz jgjich
orbitaly 2p, se hybridizace neG¢astni (0sa z je zde volena kolma na rovinu celé molekuly). Na kazdém
atomu uhliku je dvojice vazeb C—H, které jsou zprostiedkovany orbitaly oQPZ,S.

a b
T
E=0 C C—C C
*
Ty
l z P, // N 2 P,
w —i( ——
N\ ‘nIbZ / !

Obrézek 3.24. Molekula ethenu. Vazebny systém o (a), vazebny systém =z (b)

a diagram M O znazoriiujici interakci = v molekule (c)

Vazba v molekule fluoridu sirového

Vazba o spojujici atomy uhliku je
dana existenci obsazeného vazeb-
ného orbitalu o%2. Uvedenych pét
jednoduchych vazeb o vytvéi
planarni  usporadani  molekuly
(obr. 3.24). Zbylé dva orbitaly 2p,
atomt uhliku se prekryvaji za vzni-
ku 7 vazby, jgiz diagram MO je
rovnéz na obrazku 3.24. Obsazeny
vazebny orbital 7z stegné jako
prézdny protivazebny orbita 7z
se mohou vyznamné podilet
na donor-akceptorové vazbé ethe-
nu s prechodnymi kovy.

E=0 S S SFG (F)ﬁ
6:p:‘d'z,z
i 6!
' |
3d r-T—=r=— : F“r"r'“’"
e S Y N NS mi o WS Y W
SN SR M \‘ | 1l
s AL ;
,/l/ Spsdz ! !
m /I ': ‘Il 2p
s R )
/ || [ 8,’ - Xl
‘ !
[}
' b !
': 6sp3d}z ':'
6
A0 ———— HAO MO A0
promo¢ni
energie

Obrazek 3.25. Prekryv v molekule SFgajeji diagram MO

Atom siry méa konfiguraci valen¢nich elektronii 3s%3p*, piicemZ do jeho valenéni vrstvy patii
elektrony neobsazené orbitaly 3d. Molekula m& tvar osmisténu, proto |ze na stiedovém atomu siry
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piredpokladat hybridizaci SP°D? (Sest HAO smeiuje do vrchola osmisténu). Prekryvem HAO
sorbitaly 2p, fluoru vznika Sest o vazeb, jak znazoriuje obr. 3.25. Obsazené orbitaly fluoru 2py, a 2py,
které se nelcastni vazby muzeme oznacit jako nevazebné orbitaly 7 a 7.

3. 4. 4. |zolobalni ¢asti molekul

Znalost vazebnych poméra molekul je zakladnim piedpokladem pro feSeni jednoho z hlavnich
ukoli chemie, piipravy novych slou¢enin poZadovanych vlastnosti. Ziskané poznatky o vazbé umoz-
nuji predpoveédi mechanizmi chemickych reakci i vysvétleni experimentalné nalezenych poznatki.
Jednim vSeobecné pouzivanym postupem v chemii je substituce jedné ¢asti (fragmentu) molekuly ¢asti
jinou. Napriklad N(CHs); I1ze odvodit ndhradou vSech atomi vodiku amoniaku skupinami CHas. Takto
analogické ¢asti molekul (H a CHs) jsou nazyvéany izolobalnimi skupinami atomi. Dva fragmenty
molekuly jsou izolobdni, jestliZze jejich nejvysSi obsazené orbitaly maji stegjnou symetrii a stejné
obsazeni elektrony (napiiklad orbital 1s vodiku a sp® hybridni orbital uhliku obsazené jednim
elektronem).

Pro vyuZiti predstavy izoloba nich substituci ¢asti molekul miZe byt vyuZzita jednoducha pied-
stava lokalizovanych orbitalti. Tato predstava dovoluje uréit skupiny izolobanich a tim vzgemné
substituovatel nych fragmentt molekul, jako naptiklad

HD — HC@D - [BrD -7+ R-5D

(Spka piredstavuje nesparovany elektron). Obdobné 1ze nalézt izolobani fragmenty s dvéma orbitaly
obsazenymi po jednom el ektronu

H > Ra @ PR
>l >80
H O R O O
nebo triorbitalové izolobdni fragmenty

1-cB B sB
S D TS

Predstava izolobdnich analogii viak neplati zcela obecnd. Rada slougenin, které izolobani
piedstava piipousti, neni dosud znama.
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3. 5. Vazbav pevnych latkach

Vyklad chemické vazby na zékladé jednoduché teorie molekulovych orbital, ktery byl uveden
v kap. 3.2, umoziiuje vysvétlit podstatu vazebnych interakci v molekuléch tvoienych pomérné malym
poctem atomi. NemiZe byt pouZit k vysvétleni vazebnych poméra v latkach, které se vyznaduji
velkym poétem stavebnich jednotek a v nichz nejsou atomy sdruZeny do molekul, napiiklad v kovech
ajgjich taveninidch. Neumoziiuje ani vysvétleni nekterych dileZitych vlastnosti téchto pevnych latek,
piedevsim jgich el ektrické a tepelné vodivosti, lesku a kujnosti.

3. 5. 1. Pasovy modd elektronové struktury pevnych latek

Pri popisu vazby a vlastnosti pevnych latek vyjdeme ze zcela stejnych principt jako pii objasio-
vani podstaty vazby v molekul&ch za vyuZiti teorie molekulovych orbitali, aviak do vytvareného modelu
zaclenime jesté predstavu rozsahlych struktur, ve kterych je seskupen libovolné velky pocet atomi.
Atomy se v tomto usporadani vyznacuji vysokym poctem nejbliZSich sousednich atomu a jejich valen-
¢ni sféry se vzgiemné silng pronikaji. Takto pojaty vyklad dobie objasiiuje jak vazebné pomeéry téchto
mnohoatomovych soubori, tak i mnohé jgjich fyzikdni vlastnosti.

Prekryv atomovych orbitala a vznik energetickych pasi

Prekryv velkého poctu
orbitalt atomi vede ke vzniku
systému MO s blizkou energii,
- - které tvoii prakticky kontinualni

__O_O_O_G ek Eorbitdy pés, ktery pokryva urgitou oblast
: energii. Vznik pésu lze nejsnaze

: pochopit, kdyZ vezmeme tetézec

é atomu a piedpokladame, Ze kaz-

vazebny charakter dy atom je spojen s negjblizSimi

sousedy piekryvem s orbitala
(obr. 3.26).

protivazebny charakter

Obr. 3.26. Energeticky pasvznikly prekryvem s orbitald linedr niho fetézce atomi

V piipadé prekryvu dvou atomi vznika vazebny a protivazebny orbital, piicemz kazdy atom
piispiva ke vzniku dal§iho MO. Spojenim N atomi v retézci tak vznikne N molekulovych orbitali.
Zatimco orbital s ngjniZsi energii nema nodani plochy, ngjvyssi orbital ma noddni plochy mezi viemi
sousednimi atomy. Ostatni orbitaly maji postupné nartstgjici pocet noddnich ploch a tim i vyssi
energie, které vSak leZi v rozmezi energii krajnich orbital i. Celkova Sitka takto vytvoireného pasu neni
pii velkém poctu atomu ovlivnéna zvysujicim se poctem zucastnénych AO (viz obr. 3.27), zavisi

v s

predevdim na sile interakce mezi nejbliz&imi atomy. Cim silngji je piekryv orbitald sousednich
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atomu, tim SirSi je pas orbitali. S nartstgjicim poétem interagujicich atomi se proto musi sniZovat
energeticky rozdil mezi sousednimi orbitaly, v pripadé, Ze pocet atomi N neomezené roste, rozdil
v energiich se blizi k nule. To znamend, Ze pas je sloZen z vysokého poctu energetickych hladin, které
diky minimalnim energetickym rozdilam limituji k energetickému kontinuu.

Vzhledem k charakteru zGc¢ast-
nénych AO, nazyvame popsany péas
s pasem. V pripadé, Ze jsou k dis-
pozici vhodné p orbitaly, |ze jgich
piekryvem ziskat p pas. Vzhledem

protivazebny charakter

Energie
pas

k tomu, Ze p orbitaly maji vySSi ener-
gii nez s orbitaly téze valenéni vrstvy,
vazebny charakter mezi jednotlivymi péasy nachéazime

1 2 3 4 5 6 7 8 9 100 11 12--- 20--- . L
N  Casto energetické mezery. Obdobné

Obrazek 3.27. Energie orbitali vzniklych pirekryvem N linearné |ze prekryvem d orbitalti zkonstruovat
usporadanych atomi .
d pasy.

V krystalech kovu a dalSich &k, které nemaji molekulérni strukturu, je vysoké mnoZstvi fad
atomu, jegjichZz vazebnymi poméry jsme se pravé zabyvali. Ve strukturach téchto latek jsou navic
atomy usporadany trojrozmérng, takZze moznosti prekryvu jsou jesté pestigisi, véetné moznosti vzniku
vicestiedovych elektronové deficitnich vazeb. Popsané s, p ad pasy svym hornim a dolnim okrajem
vymezuji hodnoty energii, jakych maze nabyvat elektron, ktery se v pasu vyskytuje. Jde o tzv. dovo-
lené pasy nebo piesnéji pasy dovolenych energii. Oblasti energii mezi dovolenymi pésy se oznacuji
jako pasy zakézané. Pro objasiiovani nékterych vlastnosti pevnych latek mé pak zésadni vyznam
energeticka Site pasi, predevsim zakazanych.

Usporadani elektroni v ener getickych pasech

Obsazovani dovolenych energetickych pasi v pevnych latkach se ridi tymiz principy, jako
obsazovani orbitalti v molekul &ch:

1. elektrony zapliuji jednotlivé hladiny pasu tak, aby mély co nejniZsi energii;

2. kazda hladina mize byt v souladu s Pauliho principem obsazena maximalné dvéma elektrony.

V dovoleném pasu o N hladinach tedy miZe byt maximalné 2N el ektrona;

3. vySSi energetické pasy se zapliiuji aZ po Uplném obsazeni pasii energeticky niZsich.
Uvedené zasady plati jen tehdy, kdyZ v latkach nedochézi k velkému tepelnému pohybu nebo kdyZ ne-
jsou elektrony jinym zpiasobem, napriklad elektromagnetickym zarenim, excitovany na vysSi hladiny.
NejvySSi plné obsazenou hladinu dovoleného pasu v kovech nazyvame hladinou Fermiho, j€gjiZ energie
zavisi téZ na teplote latky. Z jgi hodnoty pii T=0K lze odvozovat zasadni zavéry o nekterych
fyzika nich vlastnostech danych | atek.
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Pri teplotéch nad absolutni nulou je dulezité zaplnéni vySSich hladin orbitald, které jsou
pii T=0K prazdné. Celkové rozdéleni elektront v dovoleném pésu je popséno Fermiho-Diracovym
vztahem, ktery zvazuje vliv rostouci teploty |atky na obsazeni hladin elektrony pii zachovani Pauliho
principu. V pripadé, Ze pii T=0K Fermiho hladina lezi uvnitt dovoleného pasu (obr. 3.28d),
eektrony pri T > 0K maji vySSi kinetickou energii a mohou se v latkach relativné volné pohybovat.
To je charakterigtické pro elementarni kovy, ditiny aintermetalické slouceniny s vysokou el ektrickou
vodivosti. Relativni sniZeni energie valencnich elektronu (viz obr. 3.27), kterymi je z¢asti zaplnén
dovoleny pés, je pri¢inou vzniku vazby vysoce delokalizované, poutgjici velky soubor atomi.
Elektrony ¢astecné zaplnény dovoleny pés je oznacovan jako pés valenéné — vodivostni.

V nekterych pripa-
dech je dovoleny pés pravé
zcela zaplnén elektrony a
Fermiho hladina pri teploté
OK leZi na jeho hornim o ;"3::3.:":'33
okrgji (obr. 3.28h). SniZeni
energie eektroni umisté-
nych do tohoto pésu, ktery

SRR
RIS

(% 2 &
'o’0’:’:‘0:0:':'0:0:’:’:’0:
002029500 202624%570.42% %2

valen&nim, vede ke vzniku Obréazek 3.28. l—!ypotetick)’/ pasovy diagram (p¥i teploté 0K) kovu (a), izolantu (b)
a polovodi¢e (c). Srafované &asti pasu oznaduji oblast hladin plné obsazenych elektrony.

vazby, elektrony v3ak Fermiho hladina je ozna¢ena F, valenéni pas — va, vodivostni pas — vo, valenéné-vodivostni
pas—va-vo a zakazany pas—z

negjsou volné pohyblivé.

Pokud je energeticky rozdil mezi hornim okrajem valenéniho pasu a dolnim okrajem nejblizsiho
energeticky vysSiho dovoleného pasu, tzv. Sifka zakdzaného péasu, vétsSi nez 5eV, pak ani znatny
tepelny pohyb nepostaci k pievedeni elektroni do pasu vodivostniho. Latka s takovym usporadanim
pasi se nazyvaizolantem a nevede elektricky proud ani pri vysokych teplotach. Jina situace nastéva,
kdyZ Sitka zakazaného pasu nedosahuje 3 eV (obr. 3.28c). Pii dostatecné excitaci elektrona e ektro-
magnetickym zérenim nebo zvySené teploté latky mohou elektrony ¢ésteéné pirechézet do vysSiho
neobsazeného pasu, tzv. pasu vodivostniho. Latky pak vykazuji ur¢itou eektrickou vodivost a nazy-
vame je polovodiée.

3. 5. 2. Elektricky vodivé pevné latky

Kritériem pro rozdéleni elektricky vodivych latek na kovy, supravodice a polovodice je teplotni
zavidost merné elektrické vodivosti (obr. 3.29). V pripadé kovi elektricka vodivost s rostouci teplotou
klesa. U polovodi¢t naopak s rostouci teplotou vodivost roste, za laboratorni teploty je ale obecné
niZzsi nez u kovi. S teplotou se v3ak také zvysuje velmi nizka el ektricka vodivost u l&ek nazyvanych
izolanty. Proto se nékdy od oznageni ,izolant* upoudti a pevné latky jsou déleny na kovy (vodice)
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apolovodice. Zvlastni skupinou pevnych létek jsou supravodide, jegichz elektricky odpor je v ur¢itém
rozmezi teplot prakticky nulovy.
:|_08 }— supravodice

Vazba v kovech a polokovech

Vazebné poméry v latkach kovového charakteru
Ize napiiklad ukazat na pdsovém modelu vazby v sodiku.
Vaen¢né-vodivostni pés je zde vytvoren energetickym
§ednocenim dvou pési, které vznikaji piekryvem orbitalti
3s a 3p atomi sodiku (obr. 3.30). V souboru N atoma je
tak mozné odvodit 4N hladin (N hladin vytvori orbitaly s,
3N hladin orbitaly p), na nichZ l|ze umistit maximalné
8N elektront. Vzhledem k tomu, Ze kazdy atom sodiku 1 1 1
prispiva pouze jednim elektronem z orbitalu 3s, je cely ! 10 T/IK 100 1000
pés obsazen jen N elektrony, t.j. z jedné osminy.

Mé&rnavodivost (S-mol™)
H
)

polovodice

Obréazek 3.29. Zavidost mérné elektrické vodivosti
na teploté pro kovy, polovodi¢e a supravodiée

izotované atomy krystat
(AD) (M0)
—== hustota hladin
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) 3N hiadin
L N w
T 38

(——— N hladin
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Obrézek 3.30. Vznik valenéné-vodivostniho pasu z AO jednotlivych atomi Na v krystalu sodiku. Jsou znézornény obsazené
hladiny pasu (5rafovanim) a poloha Fermiho hladiny p¥i teploté 0 K. V pravé ¢asti obréazku graf znazoriiuje rozdéléni hustoty hladin
ve valenéné-vodivostnim pasu

Z obrdzku je dale vidét, Zze energie ngnizSich hladin valenéné-vodivostniho pasu je niZsi
nez energie 3s elektrond izolovanych atomi. Vznika tak chemicka vazba s vyraznou delokalizaci,
nebot’ vSechny MO jsou polycentrické a rozprostirgji se po celém krystalu sodiku. Tato vazebnd
interakce mezi atomy, tzv. kovova vazba, nema vyhranéné smérove vlastnosti.

Na strukturu kova tak 1ze pohliZet jako na prostorovou sit’, v niZz jsou pevné body obsazeny
kationty. Volné elektrony se mohou v této struktuie volné pohybovat jako tzv. elektronovy plyn
nesouci zaporny néboj. VIoZzime-li na kovovy materid vngjsi stegnomérné nebo stiidavé elektrické
pole, je chaoticky pohyb elektront usmérnén a kovem tece elektricky proud. Tuto zjednoduSenou
piedstavu Ize zpiesnit bliZzSim pohledem na chovéani jednotlivych orbitalt v pasu. V kapitole 2.1.2
jsme uvedli, Ze stojaté vinéni popisujici napriklad orbitaly p, miaze byt povaZzovano za superpozici
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postupnych vinéni, pohybujicich se v opatnych smérech. V piipadé, Ze neni vioZeno vnéjsi elektrické
pole, jsou oba sméry pohybu energeticky rovnocenné, a proto i nad Fermiho hladinou rovhomeérné
obsazeny elektrony. Po piipojeni vnéjSiho pole mé pohyb elektront v jednom sméru energii odliSnou
a obé skupiny orbitali jiZ ngjsou dlle obsazeny stejné. Polovina orbitalt s niZsi energii obtizngji
obsazuje vySsi vadivostni hladiny. V disledku toho pirevaZuje ¢ast elektroni pohybujicich se v jednom
sméru a dochézi k vedeni elektrického proudu pevnou latkou.

Na obr. 3.30 je znazornén i pocet energetickych hladin na jednotku energie pasu, tzv. hustota
hladin. V tiirozmérném uspoiddani atomu jsou hladiny neghustsi v blizkosti stiedu pasu, smérem
k okrgji jich ubyva To je dano po¢tem moznych linearnich kombinaci orbitalt atomi. NejniZsi obsa-
zeny angjvySSi neobsazeny orbital (spodni a horni okrg pasu) Ize odvodit vzdy pouze jedinou lineérni
kombinaci orbitalti, zptisobt odvozeni MO s energii ve stiedu pasu je v3ak velmi mnoho.

Pokud se valen¢né-vodivostni péas skléda ze dvou ¢i vice dovolenych pési, jak je tomu
naobr. 3.30, mai odpovidgjici pocet maxim hustoty. V urgitych piipadech spojeni dvou pasi, z nichz
jeden je plné obsazen eektrony a druhy prézdny, maji elektrony umisténé na piekryvagjicich se
orbitalech shodnou energii, ae jgich vinové funkce jsou rozdilné. Pevné 1atky s touto strukturou pésa
nazyvame polokovy. Vzhledem k tomu, Ze maji jen maly pocet volnych mobilnich elektront, jeich
elektricka vodivost je nizka. DuleZitym piikladem této skupiny l&tek je grafit, ktery méa polokovovée
vlastnosti ve sméru rovnobézném s vrstvami atomu uhliku. Zde je nutné upozornit, Ze nézev polokov
se nevztahuje k chemickému charakteru prvka na prechodu mezi kovy a nekovy. Prvky, jgichz
chemické vlastnogti tvoii prechod mezi kovy anekovy jsou ozna¢ovany jako metaloidy.

Vlastnosti kova

Pasovy model umoziuje vysvétlit celou fadu fyzikanich vlastnosti kovi, mimo jiz zminéné
eektrické vodivosti i vodivost tepelnou, nékteré mechanické vlastnosti, kovovy lesk a interakci
s elektromagnetickym zarenim.

Jak iz bylo uvedeno, za vedeni elektrického proudu v kovech odpovidaji volné elektrony.
Elektricky néboj, prody za jednotku ¢asu jednotkovou plochou vodice, je Uumeérny rozdilu
potencidlu vngjSiho viozeného pole a mérné vodivosti kovu. Mérna vodivost kova 1eZi v rozmezi
od1do10’S-cm™ a je ovliviiovéna koncentraci nositelia proudu a tim, jak snadno prochézeji
latkou, ¢ili jgich pohyblivosti. Koncentrace nositelt proudu je dana poctem elektront ve valen¢ng-
vodivostnim pasu a neni zavisla na teploté. Na teploté viak vyrazné zavisi pohyblivost elektroni.
Skutecnogt, Ze se zvySovanim teploty klesh mérna vodivost kovi, je v rozporu s Fermiho-Diracovym
rozdélenim elektrona ve valenéné-vodivostnim pésu, podle néhoz pii zvySovani teploty stoupai pocet
mobilnich elektroni. Prenos e ektroni pevnou latkou je viak zavidly i na uspoiédani a chovani atomi.
Silné vibrace atoma predstavuiji uréité , necistoty”, které narusuji pravidelné uspoiradani orbitala a tim
omezuji pohyb elektroni tak, Ze vodivost latek je mensi nez pii teploté absolutni nuly. Lze fici, Ze
postupné vinéni predstavujici elektron je vibracemi atomu rozptylovano. Tak Ize na zakladé pasové
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teorie objasnit, pro¢ u v3ech kovu a kovovych latek elektricka vodivost se stoupgjici teplotou klesa
anaopak jejich mérny odpor roste.

Vlastnosti mobilnich eektroni ve valenéné-vodivostnim pasu umoziuji vysvétlit i velkou
tepelnou vodivost kovovych materidla. V misté zvySené teploty elektrony prebiraji pii srdzkéch svib-
rujicimi atomy jejich kinetickou energii a piendsgji ji na jiné atomy ve sméru teplotniho gradientu.

vy

Tim umoziuji velmi rychlé Siteni tepelné energie po strukture krystalu.

Kovy a jgich dlitiny pohlcuji v Sirokém rozsahu vinovych délek elektromagnetické zaieni.
Energie jgich valenénich elektront zahrnuji Siroké energetické pasmo a pro jgich excitaci fotonem
prakticky libovolné energie existuje v krystalu vZzdy vhodné neobsazena hladina. Fotony tak snadno
excituji elektrony do vysSich hladin valenéné-vodivostniho pasu, v piipadé malého energetického
rozdilu do vySSich volnych vodivostnich pasi nebo je dokonce vyrézeji z kovu (tzv. vnéjsi foto-
elektricky jev).

Charakter vazby v kovech se projevuje i v nékterych mechanickych vlastnostech. Pii mechani-
cké deformaci kovovych materidt se mohou mobilni elektrony snadno prizptsobit zménam struktury
atim nedochézi k zasadni zméné v pevnosti vazby mezi atomy. Typickou vlastnosti téchto latek je
proto kujnost ataznost.

Obdobne jako u jinych latek teplota tani a varu a mechanicka pevnost kovt roste s pevnosti
vazby mezi atomy. Ve velmi hrubych rysech plati, Ze pevnost vazby v kovech roste s poctem elektro-
na ve vodivostné-valenénim pasu. Tento pocet |ze velmi zhruba odhadnout z nejvysSiho oxida¢niho
¢ida kovu ve slouceninéch. Napriklad nejvySSi teploty varu a tani nachdzime ve 4. periodé u titanu,
vanadu a chromu, v 5. periodé u molybdenu, rutheniaarhodiaav 6. periodé u wolframu arhenia.

3.5. 3. lzolanty

Mezi izolanty fadime létky, jejichz mérna elektrické vodivost se za normalni teploty pohybuje
v rozmezi 10™° a7 10 S-cm™. Tuto skupinu tvori slougeniny s vazbou kovalentni, polarng kova-
lentni aiontovoul.

lontovéizolanty

Na zékladé stejnych Gvah jako v pripadé molekuly HF (kap. 3.2.4) |ze odvodit diagram MO
dvojice atomi Na a Cl, které jsou v disledku velkého rozdilu elektronegativity vazany iontovou
vazbou (obr. 3.31a). V piipadé, Ze se dvojice atomi Na a Cl stane souc¢asti prostorové uspoiadané
struktury chloridu sodného, kazdy atom chloru je obklopen Sesti atomy sodiku. Obdobné je kazdy
atom sodiku obklopen Sesti atomy chloru. VSechny orbitaly 3p chloru se pak dostavaji do styku
s 3s orhitaly atomu sodiku. Tim dojde k vyrovnani energetické Urovné orbitalt oE,Z i 3py @ 3py, vazba
nabude delokalizovaného charakteru a energetické hladiny splynou v energeticky pés. Vytvori-li
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krystal chloridu sodného N atomi chloru a N atomi sodiku, vznikne celkem 4N hladin, z nichz
3N hladin vytvoii valenéni pés (kazda dvojice atomi chlor —sodik prispéje tiemi  hladinami).
Zbyvajicich N hladin charakteru protivazebného orbitalu o 3, vytvori vodivostni pés (obr. 3.31b).
DileZité je nyni obsazeni jednotlivych pési elektrony. Nebudeme-li uvaZovat energeticky nizko
poloZeny pés elektront chloru 3s?, kazdy atom chloru prispiva péti elektrony (3p®). Kazdy atom
sodiku vnese do systému jediny elektron (3s). Celkovy pocet elektroni vneseny do krystalu dvojici
N atomu chloru a sodiku je 6N. To je piesné tolik, kolik ¢ini maximéni kapacita valen¢niho pasu
tvoreného 3N hladinami. Prechod elektronu z valenéniho do vodivostniho pasu je piitom znemoznén
velkou Sitkou zakézaného pasu (7,7 V).

Na NaCl cl N (Na) N (NaCl) N(Cl)
G:Z SRS
M/ e
s 7 \

\ \
\ === \ Pac =}
\ 6, / 7,1 3N hladin
a b

Obrézek 3.31. Diagram MO iontové , molekuly“ NaCl (a), pasovy diagram krystalu NaCl (b)

Vzhledem k tomu, Ze prakticky vSechny iontové souceniny se v pevném stavu vyznacuji
obdobnym obsazenim valen¢niho a velkou Sitkou zakézaného pésu, jejich elektricka vodivost je velmi
mald. Soucasné jsou tyto latky Spatnymi vodici tepla a jeich interakce s viditelnym zéfenim je
vétSinou zanedbatel na.

Vyjimku tvori skupina latek nazyvanych pevné elektrolyty (téZ rychlé iontové vodice).
Jde o pevné krystalické douceniny s podilem iontové vazby, které v urcitém teplotnim rozmezi
transformuji el ektricky proud vyhradng pomoci toku ionti. Jejich mérnavodivost se blizi 10 S-cm™.
Pro tok iontd je piitom dulezité, aby struktura latky obsahovala volna mista uspoiddané do transportnich
cest. Energetické bariéry mezi misty pieskoku ionti musi byt pritom relativné malé (0,1 az 0,3 eV).

Kovalentni izolanty

Pasovy model |ze pouzit i pii popisu vazebnych pomért krystalt, které jsou vystavény
zizolovanych molekul nebo siti kovalentnich vazeb o. Prikladem muZe byt krystal diamantu, jehoz
diagram MO je uveden na obr. 3.32. V krystalu je kazdy atom uhliku obklopen vZdy ¢tyfmi dalSimi
atomy téhoZ prvku, které vytvéreji tetraedr (hybridizace SP®). SdruZenim N atomt uhliku v krystalu
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diamantu vznikne 4N hladin, z toho 2N s vazebnym a 2N s protivazebnym charakterem. Pro zaplnéni
hladin je k dispozici 4N elektroni, které zcela zaplni niZsi energeticky pés tvoreny vazebnymi orbitaly.
Pés ziska ¢isté valencni charakter. Neobsazeny pas vytvoreny protivazebnymi orbitaly mé charakter
vodivostni, je vdak oddélen pomérné Sirokym zakazanym pasem (5,4 €V) akrystal diamantu ma proto
vlastnosti izolantu.

Priklady chloridu sodného a diamantu izolox(/ﬁr;%;ltomy k(rg]gt)al
umoziuji pochopit zésadni rozdil mezi vazebnymi XTI
poméry v kovech a iontovych (kovalentnich) " A P }'ZN hladin
slou¢eninach z hlediska pasového modelu vazby. 4. sp3 ‘
V kovech vytvéreji valencni orbitaly atomu Siroké
valenéné-vodivostni pasy v diasledku Siroce delo- <%>N(\ :
kalizovaného prekryvu. V iontovych (kovalentnich) \\F

krystalech naézame diky mensi delokalizaci & 2N hladin
pomérné Uzké pésy, které oddéluje Sirokd oblast

zakézanych energii.
Obréazek 3.32.  Vznik valenéniho a vodivostniho pasu
p¥i sdruzeni N atomi uhliku do krystalu diamantu

3. 5. 4. Polovodice

Od kovi se polovodice |isi predevSim tim, Ze pii zvySovani teploty roste jegich mérna
elektricka vodivost a pfi normédnich podminkéch se pohybuje v rozmezi 10™° a7z 10* S-cm™.
Rozdil mezi polovodici a izolanty je dan predevSim Sitkou zakézaného pasu, kterd je u typickych
polovodi¢t vyrazné mensi, jak ukazuje tab. 3.9.

Tabulka3.9. Sirka zakéazaného pasu AE nékterych izolanti a polovodi&a (hodnoty uvedeny v eV)
p¥i pokojové teploté

latka AE latka AE

chlorid sodny 7,7 kifemik 1,12
uhlik (diamant) 5,47 germanium 0,66
karbid kiemiku 3,0 arsenid india 0,36
arsenid gallia 1,42 antimonid india 0,18

Polovodice jsou pievaZzné prvky nebo douceniny s vyraznym podilem kovalentni vazby.
Urcity maly prispévek kovové vazby v téchto latkach se projevuje nevyraznym zvySenim delokalizace
vazeb a tim i z0Zenim zakézaného péasu. Vlastnosti polovodict proto nej¢astéji nachazime u prvku
stojicich narozhrani mezi kovy anekovy (Si, Ge, Se, Te apod.) ajejich doucenin.
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Vlastni (vniti¥ni) polovodice

Ve vlastnich polovodicich je zakazany pés tak uUzky
(AE < 3 V), Ze se tyto latky chovgji jako izolanty pouze pri teplo-
tach blizkych 0K. Fermiho-Diracovo rozdéleni eektrona pii-
pousti, Ze i pii teplotdch mirng vySSich nez absolutni nula je ¢ast

]

F ;
elektront umisténa nad Fermiho hladinou ve vodivostnim pasu. \%'W
Latka tak za¢in& byt vodivou ze dvou davodia. Ve vodivostnim \ \\ va N
pasu se objevuji mobilni elektrony, ale souc¢asné valencni pas & NN

ztrétou excitovanych elektront ziskéva charakter pasu valenéné- . a .
Obrézek 3.36. Usporadani elektroni

vodivostniho (obr. 3.33). Za nositele proudu lze zde povaZzovat v dovolenych pésech viastniho polovo-
, , . . . L dice pii teploté postacujici k termické

prézdna mista zbyl4 po elektronech, tzv. diry. Pfenos naboje  excitac dektroni

prostiednictvim dér v&ak neni priliS rychly. Proud je tedy veden

pievézné prostiednictvim elektrontt vynesenych tepelnym pohybem do vodivostniho pésu. Vyrazny

rast vodivosti o s teplotou Ize popsat vztahem blizkym Arrheniové rovnici, ve kterém je aktiva¢ni

energie rovna poloviéni energii zakézaného pasu (E, ~ 1/2 AE)

o= 0y g AF/2KT (3.25)

AE < 3eV 2z

Uvedeny vztah Ize vyuZit pii urc¢ovani energie zakézaného pésu z teplotni zavisosti elektrické
vodivosti.

Nevlastni (primésoveé) polovodice

Pocet nosi¢a naboje miiZe byt v 1atkéch typu vlastnich polovodica nebo izolantt zvy3en tim, Ze
nahradime velmi malou ¢&st pavodnich prvka atomy s vySSim nebo niZzSim poétem valencnich
elektronii. Koncentrace dopujicich prvka je velmi nizka (1 atom na 10° hostitelskych atomi), proto

velmi zaleZi na ¢istoté dopované latky.

Jako priklad lze uvést krysta
kiemiku, v némZ je malé ¢ést hostitel-
skych atomi nahrazena atomy arsenu,
které maji o jeden eektron vice.
Po vytvoieni &tyi vazeb s okolnimi Z z
atomy kiemiku zbude na atomu arsenu
jeden nadbytecny elektron. To se projevi
v pasovém diagramu tak, Ze se v oblasti
zakazanych energii objevi v blizkosti
vodivostniho pasu lokalizované hladiny
obsazené témito elektrony (obr. 3.34a). Obrézek 3.34. Kiemik jako nevlastni polovodi¢ typu n (a) atypu p (b)

T O ATt eT T
! L 000..,.0.0.0.0.0.
SO

00t le e e o
SO e
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Jiz pomérné maly tepelny pohyb stagi na prevedeni elektroni z téchto donorovych hladin (DH)
do pésu vodivostniho. Nositeli proudu jsou v polovodicich tohoto typu elektrony a latky jsou polo-
vodiéi typu n (negativni).

Jin& situace nastane, kdyZ je ¢ast atomi kiemiku nahrazena v krystalu atomy boru s menSim
poctem valenénich elektronu. Ve ¢tverici vazeb boru s atomy kiemiku tak bude vZdy jeden elektron
chybét. Neobsazené MO, vzniklé v mistech poruch, maji ponékud vySSi energii nez horni okrg
valen¢niho pasu krystalu kiemiku (obr. 3.34b). Tyto hladiny se jiZ pti nizkych teplotdch mohou sta
akceptory elektroni a nazyvaji se proto hladiny akceptorové. Vedeni eektrického proudu pak
umoziuji diry vzniklé ve valencnim pasu v dusledku pievedeni elektront na akceptorové hladiny.
Takova létka je polovodiéem typu p (pozitivni).

Vyvolat nebo ovlivnit vodivost Ize i jinymi cestami, napriklad vytvorenim vakanci. Napiiklad
vytvorenim malého deficitu atomi kysliku Ize z nékterych oxida piechodnych kovia (ZnO, Fe,0s)
vytvorit polovodic¢e typu n. Polovodice typu p Ize zase ziskat z obdobnych oxida (Cu,O, FeO, FeS)
tim, Ze malou ¢ést kovi prevedeme do vySSiho oxidacniho ¢ida.

3.5. 5. Supravodice

Supravodi¢e jsou laky, u kterych dochézi pri kritické teploté T, k ndhlému poklesu elektri-
ckého odporu prakticky na nulovou hodnotu. V magnetickém poli se navic projevuje Meissneriv
efekt, kdy dochézi k odchyleni magnetického pole z oblasti supravodice. Jiz od roku 1911 jsou znamy
nizkoteplotni supravodiée, piedevSim nekteré kovy, jgich ditiny, oxidy a halogenidy, které vykazuji
supravodivost pod teplotou 20 K.

Z&ladni predstava nizkoteplotni supravodivosti je
zalozena na existenci dvojic elektront, tzv. Cooperovych
pari, které jsou udrzovany ve vzgemné interakci vlivem
jader atomt dané struktury. Umistime-li jeden elektron
ve zvladtni poloze struktury, pohyb jader k jeho zapornému
naboji vyvolé lokalni deformaci struktury (obrézek 3.35).
V misté¢ deformace dochézi ke zvySeni hustoty kladného
naboje, tim pribliZzeni dalSiho elektronu a vytvoreni piizni-
vych podminek pro jgich zdanlivou vzgemnou piitaZlivost.
Lokalni deformace ¢asti struktury vSak mohou byti snadno
narusovany tepelnym pohybem ionta, proto zdanliva
vzgiemna interakce elektronti nastdva pouze pii velmi \(,) Sjifikvo%?fy'chﬁ”kigcﬁ°°per°“a paru elektrond
nizkych teplotach.

Pri prachodu pevnou lakou podiéhgji Cooperavy pary elektront podstatné méné rozptylu
pii srézkach s jadry atomi nez samotny elektron. Odchylené elektrony jsou vlivem zdanlivé interakce
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rychle vréceny zpét do sméru toku elektront. Elektronové péary tak mohou zprostiedkovat daleko
snazsi prenos néboj e pevnymi latkami, cozZ se projevi jeich supravodivosti.

Obdobny mechanizmus vodivosti je pravdépodobny u vysokoteplotnich supravodiéa, které
byly poprvé popsany v roce 1987. Postupné byly ziskany supravodivé laky s teplotou T, nad 100 K
(naptiklad keramické sloucenina Y Ba,Cu;05), k jejichZ chlazeni je mozno pouZivat napriklad kapal-
ného dusiku, ¢imz vyrazné stoupa moznost jeich praktického vyuziti.

3. 6. Tvary molekul a symetrie

Tvary molekul maji v anorganické chemii velky vyznam, piedevSim pii objasiovani
mechanizmi reakci. Proto bude v této kapitole vénovana pozornost objasnéni nekterych dulezitych
aspektti geometrického uspoiddani molekul neboli jegich stereochemie. Predstava zékladnich tvart
molekul bude déle rozvinuta presngjsi teorii symetrie molekul a bodovych grup. Symetrické Gvahy
budou také vyuZity pii charakterizaci molekulovych orbitali a Gvahach o fyzikdnich vlastnostech
molekul.

Tvar molekuly |ze jednoduSe popsat geometrickym uspoiadanim, které atomy molekuly vytva-
fgji a udanim vazebnych délek. Vazebné ahly seviené spojnicemi jader atomi v molekule, uvadime
v piipadech, Ze jgich hodnoty nejsou zigfmeé z tvaru molekuly. Tak u molekul s tvarem oktaedru je
zigimé, Ze vSechny ahly jsou 90°. Nékdy vSak geometrické Utvary uréuji pouze to, Ze jsou vazebné
uhly shodné (napiiklad trigondni pyramida), jgjich velikost je viak tieba urcit.

V pripadé, Ze usporadani molekuly je blizké pravidelnému uspoiédéani, Ize pii popisu jegjiho
tvaru vyuZzit néktery ze znamych geometrickych Utvaru. Pri piesném popisu nepravidelnych molekul je
nutno uvést souradnice atomi. Zde je dale nutné pii pomenout, Ze ndzev tvaru molekuly je uréen pouze
rozmisténim atoma bez ohledu na umisténi volnych elektronovych péru.

3. 6. 1. Odvozovani tvaru molekul neprechodnych prvkii

K piesnému zi&teni tvaru molekul je dnes mozné vyuzit celé fady experimentdnich technik.
Presto jsou s vyhodou vyuZivany i jednoduché teoretické postupy, umoziujici snadny kvalitativni
popis rozmisténi atomua v prostoru molekuly. Jednim z pristupt je jiz zminény popis molekuly
lokalizovanymi MO za vyuziti hybridizace. Jinou moznosti je model geometrie molekul slouéenin
nepitechodnych prvki, ktery je jednoduchym rozSitenim Lewisovych predstav elektronovych vzorca.
Zakladni predstava je oznacovéana zkratkou VSEPR (z anglického Valence Shell Electron Pair
Repulsion) a je spojovana s N. Sidgwickem, H. Powellem, R. Gillespiem a R. Nyholmem. Lze ji
vyuzit pouze u molekul douéenin nepiechodnych prvki s vyraznym podilem kovalentni vazby.
Usporadani ¢astic v krystalech iontovych slou¢enin sefidi jinymi zakonitostmi (viz. kap. 4.2.5).

102



Zakladni tvary molekul

Model VSEPR je zaloZen na predpokladu, Ze se elektronové pary v diasledku vzgemného od-
puzovani usporadaji takovym zpisobem, aby byly co ngjvice vzdaleny od sebe. Vzgjemné odpuzovani
je dano zgpornym nébojem elektronia i Pauliho principem. O tvaru molekuly pak rozhoduje soucet
poétu vazebnych elektronovych para o a poctu eektronovych pard nevazebnych n, které jsou
umistény na stiedovych atomech molekuly. Z pohledu molekulovych orbitali se piitom prihlizi pouze
naelektrony orbitalii o®, je nejsou kompenzovany obsazenim prislusnych protivazebnych orbitalt o*.

Pri odvozovani tvaru molekuly plati tedy jednoduché pravidio, podle kterého elektronové
pary o an stiedového atomu se v prostoru rozmist'uji tak, aby byly co nejdde od sebe a tim mély
minimani energii. Pfitomnost elektronovych para 7z je pritom pro uréeni zékladniho tvaru bezvy-
znamna. Jednoduchou Uvahou lze Zjigtit, Ze dvojice elektronovych pari je z energetického hlediska
nejvyhodnéji rozmisténa do protilehlého sméru na jedné ose. Pro tii elektronové péary je nejstabilngjsi
usporadani, kdyZ sméiuji do vrcholu rovnostranného trojuhelniku. Ctyii elektronové pary v nejvy-
hodnéjSim usporaddani sméruji do vrcholu tetraedru (Styfsténu) a pét elektronovych paria do vrcholu
trigondlni bipyramidy. Sest elektronovych péara vytvéii oktaedr (osmistén). Téchto pét zékladnich
tvari je zobrazeno a popsano v tabulce 3.10. Druha ¢ast této tabulky ukazuje skutecné tvary nolekul,
jez vznikai pfi postupném nahrazovéani jednotlivych elektronovych péara stredového atomu vazbou
k atomu B. Postupné tak piechézime k molekuldm bez nevazebnych elektronovych pért. Tabulka také
obsahuje geometrické tvary molekul dané jadry atomt bez prihlédnuti k nevazebnym elektronovym
param.

Z tabulky |ze také odvodit, Ze néktera usporadani nejsou mozna vzhledem ke zvySené energii
(naptiklad umisténi volnych elektronovych para v axidnich polohéch trigondlni bipyramidy). Tabulka
také nezahrnuje uspoiddani odpovidajici sedmi elektronovym param. Pro tento pocet elektronovych
part je mozno odvodit vice geometrickych tvart, které se ale energii 1isi minimang. Méné vyrazné se
zde projevuje stereochemicky vliv volnych elektronovych part, piedevSim u téZSich atomn prvka
p bloku. Proto maji napiiklad ionty [SeBrs]* a[TeClg]*" oktaedrické usporadani, prestoZe jsou na stie-
dovych atomech umistény mimo Sesti valenénich elektronovych dvojic i nevazebné elektronové pary,
kteréjsou v téchto pripadech stereochemicky inertni.

Defor mace zakladnich tvara molekul

Zatimco pocet elektronovych pari na stiedovém atomu uréuje tvary molekul, rozdily v sile
odpuzovani volnych a vazebnych elektronovych para zpasobuji urcité deformace zékladnich geomet-
rickych usporédéani. Zmeény zékladnich tvart vyvolava dale piitomnost 7z vazeb v molekule a rozdily
v elektronegativité vézanych atoma.
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Tabulka3.10. Tvary molekul odvozenéz modelu VSEPR

Prostorova orientace
elektronovych part

Nazev tvaru

Znazorneéni

Pocet elektro-
novych pard o

Poéet elektrono- tvaru molekuly Poget elektro-
. L o Symbol molekuly . fo
vych pard o +n novych pard n

linearni linearni 1 linearni 2
<D Cr—s B——A—2B
2 EP | ABE 1 AB2 0
rovnostranny linearni 1 | lomeny 2 | trojuhelnik 3
trojuhelnik B
< B —}! B —A\ B—A
O ; ;
3 EP | ABE; 2 | ABz:E 1 AB3 0
tetraedr linearni 1 | lomeny 2
A A
N At
ABE; B AB2E2 2
trigonalni B tetraedr B 4
pyramida \ \ B
/
/AD\ B /A \B
B B
4 EP | AB3E 1 | AB4 0
trigonalni linearni g 1 | linearni B 2 (tvarT g 3
bipyramida | I |
O(A)% R | s —i
\ ABE, 4 | ABE; B 3 |ABsE, B
deformovany g 4 | trigonalni B 5
tetraedr I B bipyramida l B
B A < B— A/
| |8
5 EP | AB.E B 1 | ABs B 0
oktaedr linearni 1 | lineérni 2 |tvarT 3
&p | s | o
B, B /(P B
/ ABEs AB2E4 4 | AB3Es 3
étverec 4 |tetragonalni 5 | oktaedr g 6
pyramida |B B
B B
Y-8 N \,I\/B
B/O\B B/O\B 87 s
B
6 EP | AB4E; 2 | ABsE 1 | ABs 0
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Sila odpuzovani atim i velikost deformace vlivem rozdila mezi volnymi a valen¢nimi elektro-
novymi pary klesav fadé (EP = elektronovy par):

volny EP—volny EP > volny EP—vazebny EP > vazebny EP — valen¢ni EP.

Zesileny Ucinek volnych elektronovych part na deformaci tvara molekul je vysvétiovan tim, Ze
jsou v praméru umistény blize k jadru nez valenéni elektrony a tim je jegjich elektrostatické pasobeni
silngjSi. Skute¢né davody tohoto jevu jsou vSak sloZitéjSi a dosud ne zcelajasné.

Vzgemnym pisobenim vazebnych a volnych elektronovych pari lze vysvétlit i rozdilné
obsazovéni vrcholi v trigondné bipyramidanim usporadani. Jak jiz bylo na z&kladé sekundarni hybri-
dizace uvedeno v kap. 3.3.2, obsazuji volné elektronové pary v tomto Utvaru piednostné equatoriani
polohy. To je pIn¢ ve shodé s tim, Ze volny elektronovy pér je v piipadé obsazeni equatoridni polohy
ve vyhodnégj§i interakci s dvéma axidné umisténymi vazebnymi péry. V pripadé umisténi na axidni
ose se dostava do blizkého kontaktu s trojici equatoridlnich o vazeb, cozZ je energeticky méng vyhodné.
Jak jiz bylo uvedeno drive, v oktaedrickém usporadani naopak volné elektronové pary prednostné
obsazuji axiéni polohy.

Zmeény vazebnych dhlt obdobné pozorujeme i u molekul s nasobnymi vazbami, protoze
dvojice (o + ) atrojice (o + m + m) odpuzuji vazebny elektronovy par vice nez samotny par o.
Jako piiklad 1ze zvolit molekulu ethenu C,H,4. Za predpokladu, Ze by z centrdniho atomu uhliku
vychézely tti jednoduché o vazby, vazebné Uhly by odpovidaly 120°. Jednoducha vazba mezi atomy
uhliku je v3ak zesilena piitomnosti vazby 7, kter& zpusobuje silngjSi odpuzovéani zbyvajicich jednodu-
chych vazeb atim i zmenSeni vazebného uhlu HCH na 117,6°.

Vliv rozdilt elektronegativit atomt na tvar molekuly |ze ukézat na obecném piipadu molekuly
typu AB,C. V pomysiném pripadé, kdy by atomy B i C meély stejnou elektronegativitu, vSechny
vazebné Uhly molekuly budou 120°. VétSi elektronegativita atomu C zpasobi pretazeni el ektronové
hustoty do blizkosti tohoto atomu a souc¢asné sniZeni elektronové hustoty na spojnici atomia A a C.

v

Tim se zmendi odpuzovani vazeb A—C a A—B auhel BAC se rozevie na hodnotu vySSi nez 120°.

Ve vétding molekul jsou vazebné thly vysledkem vyrovnavani vySe uvedenych vliva volnych
avazebnych elektronovych pari, nasobnych vazeb a rozdili v elektronegativitach. Navic vysledny
tvar molekuly ovliviiuje cela fada dalSich faktord, které nelze shrnout do jednoduchych a jedno-
znatnych zkonitosti. V dalSim textu je proto u fady molekul pripojen pokus o vysvétleni jgich
prostorového usporadani, které je znamo z vysledki experimenta nich méieni.

V molekuldch X,C=0, kde X = H, Cl aF, je eektrostatické ptsobeni dvojné vazby na sniZeni
Uhlu XCX vyrovnavano vzgemnym odpuzovanim polarnich vazeb XC. Toto odpuzovani je pritom
negjmensi v piipadé molekuly F,C=0 v dudedku velkého rozdilu eektronegativit fluoru a uhliku a vy-
razného sniZzeni elektronové hustoty v blizkosti sttedového atomu. Tim se u této molekuly nejsilngji
projevi dvojné vazba a dojde k negjvétsimu sniZzeni vazebného Uhlu XCX:
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C C o
| I I
C C C
/ N\ / \ /' \
H H d a FOF
X HCH = 116° X clcal = 111° X FCF = 108°

Rozdil v elektronegativitach atomi a tim i velikost sniZzeni elektronové hustoty na stiedovém atomu
seprojevuje i ve zmené vazebnych uhlt molekul s volnym elektronovym parem:

N N P P

71N /TN 7N /1IN
c ¢ C F g F c ¢ d F g F

X CINCI = 107° X FNF =102° X CIPCl = 100° X FPF=98°

SnhiZeni vazebného thlu molekul typu ABE je ovliviiovano i velikosti sttedového atomu. S jeho ros-
toucim polomérem se zvétsuje vzdaenost vazebnych elektronovych para v blizkosti atomu a vazebné
uhly v disledku pasobeni volného elektronového péru klessji:

N P As b
/1N 7N RN 71N
H § H H 4 H H 4 H H 4 H
X HNH =107° X HPH = 94° X HAsH=92° X HSbH =91°

Vliv velikosti atomt se projevuje i u hydrida prvka 6. hlavni podskupiny, kde klesa vazebny Ghel
v fadé:

/A 2N AN AN
/N /N /N /N
H H H H H H H H
X HOH = 104° X HSH =92° X HSH=91° X HTeH =90°

Vazebné thly ovliviiuje i pocet nevazebnych elektroni v molekule, jak |ze ukézat na ¢asticich

— [}
N N +
N N
e & o &
X ONO =115° X ONO =132° ( ONO =180°
V pripadé aniontu NO, se projevi pritomnost elektronového paru na atomu dusiku, coZ vede
ke snizeni velikosti Uhlu z predpoklédanych 120° na 115°. V neutrdnim radikdu NO, s jednim
volnym elektronem na atomu dusiku jiZ pievlada vliv elektroni zprostiedkovavajicich vazby a dochazi

k rozevieni Ghlu na 132°. Kation NO3, kde na atomu dusiku nejsou Zzadné nevazebné elektrony,
ma vazebny Uhel 180°.
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3. 6. 2. Symetrie molekul

Uspoiadani atomi byla dosud charakterizovana zakladnim prostorovym tvarem, ktery mohl byt
bud’ pravidelny, nebo vykazovat urcité odchylky. Pro potieby studia tady fyzikdlné-chemickych
vlastnosti molekul se vSak ukézala tato charakteristika nedostatecnou. PresngjSi uréeni symetrickych
vlastnosti vychézi ze zjistovani, jak se molekula nebo jakykoliv prostorovy Utvar chova vzhledem
k prostorovym (souiadnym) osdm a které zmény v jgich poloze vzhledem k témto osam vedou
k Gtvaru odlisnému nebo shodnému s pavodnim usporadanim. Pro kazdy geometricky Utvar tak |ze
nalézt charakteristickou soustavu operaci symetrie, po jegichZ provedeni dostavame Utvar shodny
s pavodnim. Tak Ize molekuly na zékladé symetrie rozdélit do skupin. Molekuly téZe skupiny pritom
vykazuji obdobné fyzikalni a chemické vlastnosti.

Operace a prvky symetrie

Jestlize ngjaky prostorovy Utvar tvoieny souborem bodia miaze byt geometricky transformovan
tak, Ze nové vznikly stav (obraz) jako celek je nerozliSitelny od stavu pivodniho (vzoru), lze fici, ze
Utvar je vzhledem k této transformaci symetricky. Geometrickou transformaci, kterou jsme pouZili,
nazyvame oper aci symetrie. Jako piiklad |ze uvést rotaci molekuly vody o 180° okolo piimky pulici
Uhel vazeb HOH. Ke kazdé operaci symetrie je vézan prvek symetrie (bod, ptimka nebo rovina), vici
kterému je operace symetrie provadéna. NedulezitéjSi operace symetrie a jim odpovidgjici prvky
symetrie jsou uvedeny v tab. 3.11. K oznag¢ovani prvka symetrie je v tabulce pouZito dvoji symboliky.
Zatimco Schoenfliesovo znaceni se pouZiva predevdim ve spektroskopii, Hermannové-Mauguinove
notaci se dava pirednost pii popisu symetrie krystali.

Tabulka3.11. Operacebodové symetriea prvky symetrie

. . Schoenflieso Hermannovy-
Prvek symetrie Operace symetrie vy . VY
symboly Mauguinovy symboly
identita rotace o 360° E, | 1
n-cetnarotacni osa rotace 0 2znt/n Cy n
rovina zrcadleni zrcadleni o m
stred inverze inverze i 1
Y . rotace 0 2r/n nasledovana
n-¢etna nevlastni osa ; o . ~
L ) zrcadlenim v roving kolmé S n
(rotacné reflexni) .
narotagni osu
n-cetnanevlastni osa | rotace o 2r/n nasledovana c. i
(rotagng inverzni) inverzi "

VSechny operace symetrie uvedené v tab. 3.11 maji jednu duleZitou viastnost. Pxi jejich apli-
kaci ztistava ngiméng jeden bod prostoru nezmeénén, t.j. zobrazuje se sAm nasebe. V pripadé uvedené
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rotace molekuly vody neopousti své misto body |eZici na piimce
rotace. Jedna se tedy o operace bodové symetrie, které jsou
charakteristické pro jednoduché molekuly, ionty a tvary ideadné

vyvinutych krystalti.

K popisu symetrie vnitini struktury krystalu se musi navic

me v kapitole 4.14.

pouZzit i dalSich, prostorovych operaci symetrie, 0 nichZ se zmini-

180° Operace symetrie, které je mozné vyuzit k charakterizaci
libovolného geometrického Utvaru, s nyni ukédZzeme na nékolika
piipadech jednoduchych molekul. Otoc¢eni molekuly vody o 180°
kolem piimky pilici Uhel HOH predstavuje symetrickou operaci

Obr. 3.36. Rotace molekuly kolem osy C,

Obecné plati, Ze n-¢etna rotace je operaci symetrie, jestlize se
molekula jevi jako nezménéna po rotaci 0 360°/n. Prvkem symet-
rie je pak ptimka, n-¢etna rotaéni osa, C,, okolo které je rotace
provadéna. Osa s negjvetsi Cetnosti je nazyvana hlavni rotacni
0sou a orientujeme ji vétSinou tak, Ze je totoZzna s vertikdlni osou
soutradného systému. Molekula NH; tvaru trigondni pyramidy mé
proto vertikalni trojéetnou rotacni osu Cs, se kterou jsou ale spo-
jeny dvé operace, rotace o 120° ataké o Uhel dvojnasobny (240°),
které oznacujeme C; a C>. Zvl&&tnim piipadem je operace symet-
rie C,, ktery piedstavuje rotaci o libovolny Uhd 27z/n (n — ),
pticemZ obraz a vzor zustavaji nerozlisitelné. Operace symetrie
podle osy C; je rotace o Uhel 27z/1. Jgim vysledkem je névrat
vSech bodu Gtvaru (atomt molekuly) na ptivodni misto.

rotace, které piislusi dvojéetnarotacni osa C, (obr. 3.36).

Obrazek 3.37. Zrcadleni molekuly vody

v rovinach symetrie oy a oy

Od Zrcadleni molekuly vody v jedné ze dvou rovin naobr. 3.37 odpo-

/

Obrézek 3.38. Roviny symetrie
oy, oy a oy benzenového jadra

o, vid& prvek symetrie rovina zrcadleni, o. Molekula H,O mé roviny
' zrcadleni, které jsou rovnobézné s vertikdni rota¢ni osou molekuly
aproto je oznatujeme o,. Molekula C¢Hes ma horizontani rovinu zrcad-

( leni, kterd leZi v roviné molekuly a je kolmé na hlavni (Sesti¢etnou)
oh rotacni osu molekuly a proto je oznatovana oy Pro molekulu 1ze ngjit
i dalSi dvé skupiny rovin, které hlavni osou prochazeji (obr. 3.38).
Prvni trojice rovin oznatovanych o, prochazi atomy uhliku, dalSi tii

diagondlni roviny pak pali ahly, které svirgji roviny o,

Dalsi vyznamnou operaci je inverze, t.j. promitnuti molekuly pies stied symetrie. Kazdému
atomu lezicimu na primce prochézgjici stiedem symetrie molekuly pak musi odpovidat ekvivalentni
atom na protilehlé strang, ktery je od sttedu stejné vzdaen (obr. 3.39). V nékterych molekuléch je
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stired inver ze, i, totozny s nékterym atomem 0
(uhlik v pripadé CO, a sirav molekule SF),
u jinych molekul leZzi mezi jadry atomi

(napriklad v molekule N,). Nékteré mole- 507/5£2 , ¢ 5

kuly, napiiklad tetraedrického usporadani, N )

stied inverze postrédaji. Inverze je operace

blizka operaci C,. V nékterych piipadech o :
v&ak vede provedeni téchto operaci k rozdil-

nym vysledkﬁm. Obrézek 3.39. Inverze molekuly SF¢ pifes stied symetrie

Dalsi, dozitgjsi operaci symetrie
je rotace kolem nevlastni osy. Sklada
g se z rotace molekuly o uréity uhel kolem
osy a nasledného zrcadleni v roviné kol-
mé na rotacni osu. Prvkem symetrie je
zde nevlastni rotaéné reflexni osa, S,,
odpovidgjici kombinaci n-¢etné rotagni
osy akolmé roviny zrcadleni.
Jako ilustraci |ze vzit ¢tyréetnou rotagng reflexni osu S; molekuly CH,4 (obr. 3.40). V tomto piipade se
operace sklada z rotace 0 90° kolem osy pilici thly HCH a zrcadleni v roviné kolmé na rotacni osu.
Pritom samotné prvky symetrie C, a oy, na molekule CH, aplikovat nelze.

A
D C
C
B

Obrézek 3.40. Ctyitetna rotaéné-reflexni osa v molekule CH,

Snadno |1ze odvodit, Ze aplikace osy S je vlastné totozna s jednoduchym zrcadlenim v roving
aproto se dava prednost oznaceni oy, Obdobné je osa S, shodna s inverzi abyva oznacovénai.

Operace rota¢ng reflexnich os jsou ekvivalentni operacim rotacné inverznich os (otaceni kolem
osy kombinované s inverzi), i kdyz si vétSinou neodpovidgji v ¢etnogti. Je proto rovnocenné, zda
zvolime osy rota¢né reflexni nebo rota¢né inverzni.

Pri vyjadiovéni symetrie Gtvari se za symetrickou operaci povazuje i identita, E (1), coz je
prosté ponechani vychoziho stavu. Kazdy bod se pti této operaci stava svym obrazem.

Bodové grupy molekul

Symetrie prostorovych Utvara tvorenych souborem jader atomi uréuje bodovou symetrii
molekuly. P¥i operacich symetrie jsou piitom zaménitelné pouze jadra atomi téhoz prvku. Soucasné se
povazuji délky vazeb mezi atomy a vazebné Uhly za neménné.

V&echny molekuly a ionty maji jeden nebo vice prvka symetrie. Kdybychom analyzovali
symetrii vétSiho poctu rednych molekul, zjistili bychom, Ze kombinace nalezenych prvki u jedno-
tlivych Gtvard neni ndhodnd. Urcité soubory prvka bodové symetrie se chovgi jako tzv. grupy,
pro které je charakteristické, Zze kombinace jgjich dvou prvka (operaci symetrie) je také prvkem grupy.
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Tabulka 3.12. Prehled vyznaénych bodovych grup (v tabulcejsou uvedeny jen nékteré prvky symetrie)

BG Prvky symetrie Tvar Priklady

C, E SiBrCIFl

C, E, C; H20;

Cs E,o NHF,

Cy E, C,, 6\, Oy SO,Cl,, H,0

Csy E, Cs, 30y NH3, PCl5, POCl;

Cov ECs...®0y CO, HCl, OCS

Dan B G (xy,2), N;Os, B:Hs
o(Xy,yz, zX), i

Dan E, C3 3Cs 306y,30n, Ss BFs, PCls

Dan E, C4,Cy 2C,, 2G5,
XekFs, trans-M A4B»

i! S4! ch! ch, ch
Deon E,Cs, ... 00y, _
IS, ...0C, Ha €O Co=Hs
Ty E,3C, 4C;5, 604, 4% CH,, SiCl,
On E,6C, 4C;5, 3Cy, 4Ss,
SFe

K30 Y

3Sy,i, 3on, 3oy

K popisu symetrie molekul pak Ize vyuZit bodovych grup symetrie. Pfi jejich urcovani se v praxi
¢asto vyuziva analogie v symetrii molekuly sjinymi Utvary, jejichZ bodova grupa je znama. Piesné ur-
¢eni symetrie molekuly znamena vyhledat vdechny jeji prvky symetrie a porovnat je s témi, které jsou
charakteristické pro jednotlivé bodové grupy. Lze piitom vyuZit ndértku nebo prostorového modelu.
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Mé&Ii molekula napiiklad pouze prvek identitu (napiiklad tetraedricky usporédané molekuly CHBIrCIF),
je nutné vyhledat bodovou grupu charakteristickou pouze jednim prvkem. Vzhledem k tomu, Ze jeden
prvek symetrie E ma bodova grupa C;, molekula CHBrCIF patii k této bodové grupé. K trochu bohatsi
bodové grupé patii molekula CH,BrCl, ktera ma jako vSechny molekuly prvek E a navic rovinu symetrie.
Tato molekula proto patii ke grupé s prvky E a o, ktera je ozna¢ovana C,. Tak |ze postupovat dale
pii prifazovani sloZitéjsich molekul. NejdileZitéjsi bodové grupy jsou uvedeny v tab. 3.12. Piesto, Ze
vycet prvka symetrie v téo tabulce neni Uplny, je dostatecny pro piitazeni libovolné molekuly.
Z tabulky je zigimé, Ze v nékterych pripadech (C,) dochézi ke shodé v oznateni pro symetrii a bodo-
vou grupu. Vyznam shodnych symboli je vSak nutné v téchto pripadech vzdy rozliSovat.

Nekdy je vyhodné, kdyZ jsme schopni urcit bodovou grupu molekuly okamzité. Linearni
molekuly se stiedem symetrie (H,, CO,, HC= CH) patii do bodové grupy D... V pripadé, Ze linedrni
molekuly stied symetrie postrédaji (HCl, OCS, NNO) prislusi k bodové grupé C..,. Molekuly stetra-
edrickym a oktaedrickym usporadanim maji vice nez jednu hlavni osu symetrie s ngjvySSi éetnosti.
Napiiklad tetraedrick& molekula CH, ma ¢tyti nerovnobézné asy Cs, které prochézeji spojnici atomia CH.
VngjSi tvar tetraedru je charakteristicky ¢étyimi a oktaedru osmi rovnostrannymi trojuhelniky. Blizky
geometricky Utvar ikosaedr (bodova grupa Iy,), ktery je daleZity pro slouc¢eniny boru a molekulu fulle-
renu (Cgo), ma na povrchu 20 ploch tvaru rovnostranného trojuhel niku.

Rozdéleni molekul podle piidusnosti k bodovym grupdm je velmi nerovnomérné. Nejbéznéjsi
jsou nizkosymetrické bodové grupy C; a C,, grupy polarnich molekul C,, a Cs, a grupy T4 a Oy
svysokou symetrii. Velky pocet linearnich molekul ndezi grupam C,, a D.., trigondné planarnich
(trojuhelnikové usporédéani) a trigonalné bipyramidanich molekul grupé Day, a ¢tvercové planérnich
(tvercové uspoiradani) molekul grupé Dg.

Zavérem je mozné tici, Ze tiidéni molekul na zakladé bodovych grup je daleko presnégjsi nez
béZné pouzivané oznaceni tvari molekul. Molekula mizZe byt volné nazvéna oktaedrickou i v piipadg,
Ze na stiedovy atom je vazano Sest riznych skupin. K oktaedrické bodové grupé Oy, lze vSak pritadit
pouze ty molekuly, ve kterych véze stiedovy atom Sest identickych skupin.

Symetrie orbitald

Molekulové orbitaly dvouatomovych a linedrnich polyatomickych molekul, které piislusi
k bodové grupé D.., jsou oznaéovany o,  a pod. Tyto symboly popisuji symetrii orbitalt vzhledem
k rotaci kolem hlavni osy symetrie molekuly, piipadné vzhledem k ose vazby. Orbitaly o neméni zna-
ménko amplitudy vinové funkce pii otoceni o libovolny Uhel, orbitaly z zméni znaménko po otoceni

0 180°. Oznacovani orbitalt podle jgich chovéani pii rotaci miZzeme rozsitit a zobecnit i na nelinearni
polyatomické molekuly, kde musime uvaZovat i dalSi operace symetrie a zavést timi nové symboly.

Oznateni o a7~ miazeme vztdhnout i na orbitaly atomové. Napriklad orbital p, ma symetrii o,
protoZe jeho piekryvem vznikaji MO téZe symetrie. Proto mtizeme v polyatomickych molekuléch pii-
fadit piisusné symetrické oznaceni i kombinaci jednotlivych atomovych orbitali symetricky podob-
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nych atomu (napiiklad |ze urcitou symetrii oznacit kombinaci ti 1s orbitald tii atomi vodiku v NH3).
To, Ze jsme schopni tridit jednotlivé orbitaly podle symetrie je velmi dulezité. Ke vzniku MO mohou
totiz prispivat pouze orbitaly atomi nebo kombinace orbitalti prostorové podobné usporadanych
atoma (tzv. symetricky adaptované linedrni kombinace) za piredpokladu, Zze maji stejnou symetrii.

K oznatovani symetrie orbitali, které odrézi jejich chovani pii aplikaci vSech operaci symetrie
dané grupy jsou vyuzivany tabulky charaktera grup. Data (¢iselné udage) pro tyto tabulky jsou
Ziskavana za vyuziti postupt teorie grup. Vyznam tabulky charakteri |ze ukazat na prikladu bodové
grupy Cs, (tab. 3.13).

Tabulka 3.13. Tabulka charakter i bodové grupy Cs,

E 2C; 30y
Ay 1 1 1 z, X2+y?, 72
A, 1 1 1
E 2 -1 0 (% y), 0=y xy), (xz,y2)

Hlavy dloupci v tabulce oznaduji operace symetrie grupy. V piipade, Ze jde o nékolik operaci
stejného druhu (v bodové grupé Cs, dvé trojcetné rotaéni osy), jsou zahrnuty do jednoho sloupce (2Cy).
Jednotlive radky predstavuji tzv. reprezentace, t.j. zakladni symetrické typy (obdoba o, 7), které se
vyskytuji v kterékoliv molekule dané bodové grupy. Symetrické typy jsou oznacovany velkymi latin-
skymi pismeny (A, B, E apod.) na rozdil od oznaceni orbitalti stejné symetrie, u kterych pouzivame
pismena mala (a, b, e). Symboly symetrickych typt a orbitalt jsou doplnény dalSimi indexy, které
charakterizuji jgjich chovéni vici vyznamnym prvkam symetrie (viz tab. 3.14).

Tabulka 3.14. Oznafovéani symetrickych typi

Symbol Charakteristika Charakter y
A symetricky y(C) = +1
velké pismeno } vici rotaci o Uhel 27z/n kolem hlavni osy
B antisymetricky x(C) = -1
" symetricky y(on) = +1
horni index } vudi on
"’ antisymetricky y(on) = -1
1 symetricky y(o) = +1
1. dolni index } vici oy
2 antisymetricky y(o) = -1
g symetricky () = +1
2. dolni index } vaci i
u antisymetricky x() = -1
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Ke kazdému symetrickému typu jsou v pravé ¢asti tabulky prirazeny prislusné atomové orbi-
taly, které jsou vyznageny kombinaci pismen charakterizujicich jgich thlové viastnosti. Pak orbital d,,
je oznagen xy, orbital s trochu neobvykle x2+y2. Zavorky znamengji, Ze dvojice uvedenych orbitalt
musi byt uvaZovéna spolens jako par. Ciselné Udgje (tzv. charaktery, x) ve stiedu tabulky nam pak
udavai, jak se orbitaly, skupiny orbitalt, piip. jakékoliv geometrické Utvary daného typu symetrie
chovaji pti provadéni jednotlivych operaci symetrie. Ciselné hodnoty +1, —1 nebo 0 piitom znamenaji:

charakter y  vyznam

+1 orbital se neméni
-1 orbital meéni znaménko
0 orbital podléha dozitéjSim zménam

Udaje ve sloupci identity E uréuji degeneraci orbitalti. V molekule se symetrii Cs, jsou orbitaly
se symetrii a; a a, nedegenerované, protoZze maji charakter y = 1. Dvakrét degenerovany pér orbitalt
oznaceny e ma charakter y = 2. Orbitaly s vySSi degeneraci, naptiklad trikrat degenerované orbitaly,
které oznadujeme t, v molekule o symetrii Ca, ngjsou pritomny.

Ciselné udaje v fadéch prisusgjicich degenerovanym orbitalim (oznaceny e nebo t) jsou Sou-
¢tem charakter, které popisuji chovani jednotlivych orbital . JestliZze jeden z dvakrat degenerovaného
paru orbitali zGstava po provedeni operace nezméngn a druhy méni znaménko, pak vysledny charakter
jey=(+1)+ (1) = 0. Z toho je ziggmé, pro¢ prvni sloupec tabulky urcuje degeneraci orbitala.
V piipadé operace symetrie identity je charakter kazdého orbitalu +1. Proto nedegenerované orbitaly
maji vysledny charakter 1, degenerované orbitaly pak hodnotu charakteru 2 avyssi.

Konstrukce molekulovych orbitald za vyuZiti teorie grup

Jak jiZ bylo uvedeno, MO mohou byt vytvaieny prekryvem AO nebo piekryvem symetricky
adaptovanych linedrnich kombinaci atomovych orbitali stejné symetrie. Proto miaZe v lineérnich
molekulach dochézet k piekryvu s a p, orbitalu, protoZze oba maji symetrii o. Naopak prekryv orbitala
s a pyx S rozdilnou symetrii je nedi¢inny. Obdobné¢ 1ze postupovat v piipadé nelinearni molekuly NHs,
ktera ndleZi do bodové grupy Cs,. V této molekule jsou atomy vodiku rozmistény shodné s atomy
molekuly Hj s trojuhel nikovym usporadanim. Z jejich orbitalt 1s |ze vytvorit linearni kombinaci ¢,

P = Pis(A) + ¢is(B) + ¢15(C), (3.23)
jgiz tvar je shodny s MO 1o na obr. 3.17. Aplikujeme-li na kombinaci ¢, prvky symetrie bodovée
grupy Cas,, Zjistime, Ze nedochazi k Zadné zméneg a vSechny charaktery nabyvaji hodnot 1

E 2C; 3oy

1 1 1
Z tabulky 3.13 Ize vycist, Ze ¢, patii k symetrii A; a prispiva v molekule NH3 ke vzniku orbitalu a;.
Stejnou symetrii maji v dané bodoveé grupé orbitaly dusiku 2s a 2p,. Linearni kombinaci téchto atomo-
vych orbitalti a kombinace ¢, |ze odvodit tfi MO, které oznatime podle rostouci energie 1a;, 2a; a3a;.
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Dalsi linearni kombinace t¥i atomovych orbitalt vodiku ¢, a ¢3

3a; svymi tvary odpovidgji MO 20 a 3o na obr. 3.17. Porovnénim sta
bulkami symetricky adaptovanych orbitali jim Ize prisoudit symetrii E.
2e Mohou proto vytvaret prekryvem s 2p, a 2p, orbitaly dusiku dvakrat
degenerovany vazebny (1e) a protivazebny (2e) molekulovy orbital.
qéa Analyza symetrie MO vSak nevypovidd o jgich energii
:cj 'N, — 22 a s vyjimkou jejich degenerace. Ur¢eni energii MO viceatomovych
veiny per df: o nelinearnich molekul je zaleZitosti kvantové mechanickych vypocti
'N/ 'N/ nebo experimentalnich studii. Z analogie s orbitaly dvoujadernych
molekul 1ze v pripadé NH; odvaodit, Ze negjniZsi energii bude mit orbi-
tal a; s vysokym zastoupenim nizko leZiciho orbitalu atomu dusiku.
'N/ la Jemu odpovidajici protivazebny orbital 3a; bude mit energii ngjvyssi.

Zbyvagjici orbitaly molekuly jsou pak umistény zptsobem, ktery je

Obrézek 3.41. Diagram energii mo- uveden naobréazku 3.41.
lekulovych orbitald molekuly NH3

Polar ni molekuly

V molekule slozené ze dvou atomu s rozdilnou elektronegativitou pieviada na jednom atomu
kladny a na druhém zdporny nadboj. Vytvéii se tak dipdl, ktery je charakteristicky pro polarni
molekuly. RozloZeni naboje v molekule |ze vyjadiit pomoci metitelné vektorové veliciny,
tzv. elektrického dipdlového momentu, d. Je-li vzdalenost dvou steiné velkych bodovych naboja
atomi opa¢ného znaménka +Q a—Q rovnal, ma molekula dipdlovy moment d

d=Q-l (3.24)

Dipdlovy moment je velmi dulezitym fyzikdlnim parametrem, ktery odrézi strukturu molekuly.
Vyjadiuje se v jednotkach C-m nebo v nésobcich jednotky zvané debye (symbol D). Pti znalogti
mezijaderné vzdaenosti dvou atomi |ze pro kazdou polarni molekulu vypogitat dipdlovy moment,
ktery odpovida hypotetické (Cisté iontové) vazbg. Pomér nameteného dipdlového momentu a dipdlu
vypocteného pro iontovou vazbu je roven iontovému charakteru vazby.

V piipadé polyatomickych molekul je dipdlovy moment dén vektorovym souétem dipolovych
momenti vSech vazeb v molekule a odréZi nejen polaritu jednotlivych vazeb, alei jegich prostorové
uspoiddani. Pri provedeni libovolné operace symetrie se nesmi zménit smér ani velikost dipdlového
momentu. Lze proto nalézt nékteré operace symetrie, které vyluéuji dipélovy moment v molekule
nebo zakazuji jeho pritomnost v urcitych smérech.

Polérni molekula predevdim nemtiZze mit stied symetrie. Inverze predpoklédd, Ze molekula ma
naboj rovnomérné rozprostien ve vsech dvojicich bodu, které jsou symetrické pres jgi stied. V polér-
nich molekuléch ddle nemiZe leZet vektor dipdlového momentu ve smeéru kolmém na jakoukoli rovinu
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symetrie nebo rotacni osu. Dipdl kolmy na rovinu symetrie by vyZadoval stejné velké a opa¢né ndboje
na kazdé stran¢ roviny. V tomto pripadé ae zrcadleni jizZ nemiZe byt operaci symetrie molekuly.
Vztah mezi polaritou molekuly aj€ji symetrii |ze shrnout do nasledujicich bodi:

1. molekulanemiZe byt polarni, jestliZze ma stied symetrie

2. molekula nemaze mit dipdlovy moment kolmy nalibovolnou rovinu nebo osu symetrie.
Nekteré kombinace prvka symetrie atim i prislusné grupy vylucéuji piitomnost dipdlového momentu
ve vSech smérech molekuly. Molekuly nemohou byt polérni, jestliZze piidusi k nasledujicim bodovym
grupam:

1. vSechny bodové grupy, které obsahuji inverzi

2. vSechny bodové grupy D (Dp, Diy @Dng)

3. kubické grupy (T, O), ikosaedrické grupy (I) ajejich modifikace

Zéavéry o polarité molekul odvozené z jejich symetrie potvrzuji hodnoty jeich dipdlovych
momentu, uvedené v tabulce 3.15.

Tabulka 3.15. Dipdlové momenty d nékterych
molekul (v jednotkach D; 1D = 3,34-102°C-m)

T T

molekula d molekula d
HF 1,82 H, 0
HCl 108 | CoO, 0 % " x / \ \
HBr | 082 | cs, 0 t |
H H F F
HI 0,44 CH, 0
NH; | 134 | LiH | 588 : -
NF3 0,23 KF 8,60 Obréazek 3.42. Prispévky dipdlovych momenti vazeb a volného
H,O 1.84 K| 10,44 ﬂﬂ(straoSE\:ého paru k celkovému dipélovému momentu molekul

Slozitgj§i situace nastdva pri odhadu velikosti dipdlového momentu polarnich molekul.
Prikladem mohou byt pyramidani molekuly NH3z a NF;. PrestoZze molekula NF; mé oproti NHz; mensi
vazebné Uhly a vétsi polaritu vazeb, jgi celkovy dipdlovy moment je vyrazné niZsi. To zpasobuje
relativné velky dipdlovy moment volného eektronového paru na atomu dusiku, ktery v pripade
molekuly NHs zvy3uje celkovy dipdl tti NH vazeb (obr. 3.42). V molekule NF; dipdlovy moment
volnych elektront pasobi proti celkovému dipdlu vazeb NF avyrazné ho sniZuje.

Vysoky dipdlovy moment molekul LiH, KF a Kl je zpasoben vyrazné iontovou vazbou
v téchto douceninach. Hodnotu dipdl ového momentu, kterd by odpovidala Uplnému prenosu el ektronu
najeden atom, tzn. ¢isté iontové vazbe, viak u Zadné molekuly oéekdvat nemiazeme.
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Chirélni molekuly

Molekuly, které ngjsou ztotoZnitelné se svymi zrcadlovymi obrazy (jsou vuéi svym zrcadlovym
obraziim ve vztahu jako prava a leva ruka), oznacujeme jako chirdini. Chirdni molekuly a jgich
zrcadlové obrazy jsou nazyvany optickymi antipody (enantiomery), protoze se odliSuji svym optic-
kym chovanim vigci roviné polarizovaného svétla (t.j. svétla, jehoz paprsky kmitgji v jedné roving).
Jeden i druhy antipdd ot&teji rovinu polarizovaného svétlao stejny thel, kazdy vSak v opacném sméru.

Optické antipody se vyskytuji tam, kde molekuly jevi nedostatek soumérnosti. Z hlediska
symetrie chirani molekuly nemohou mit nevlastni rotacni osu S, a proto nemohou nélezet k bodovym
grupam, které tento prvek symetrie zahrnuji. Prvek S, je pfitom piitomen v grupach Dy, Dng a kubic-
kych bodovych grupéch (T, O). Chiralitu napiiklad nelze pozorovat u tetraedrickych molekul (CH,),
které patii do bodové grupy T4 Molekula CHCIFBr vykazuje optickou aktivitu z toho divodu, Ze
nalezi k bodové grupé C,, prestoze jgi tvar odvozujeme od tetraedrického usporédani. Zde je dalezité
piipomenout, Ze prvky S, jsou nékdy piitomny skryté (rovina zrcadleni je viastné osa S, a stied
symetrieosa S,).

3. 7. lontova vazba

lontova vazba je extrémnim pripadem polérni kovalentni vazby. Interakce atoma o velmi roz-
dilné elektronegativité vede k vyrazné asymetrickému prostorovému rozmisténi vazebnych elektrond.
Na atomech se vytvari elektrické ndboje, jegichZz vzgemné elektrostatické pisobeni vede k vazebné
interakci. Pro pribliznou predstavu se uvédi, Ze iontova vazba existuje mezi atomy, jegjichz elektro-
negativity selisi alespon o 1,7. Tato hodnota odpovida asi 50% iontovému charakteru vazby. Piechod
od kovalentni vazby k iontové je vSak plynuly, a napiiklad ani ve fluoridu lithném neni vazba cisté
iontova. Jgji iontovy charakter ¢ini asi 84 %. Proto je iontovy model popisu vazby ve sloué¢eninach tim
nepresnéj i, ¢im méné v ni previada elektrostaticky prispévek nad piispévkem kovalentnim. Nékteré
vlastnosti iontovych sloucenin jsou tak vyrazné ovlivnény castecnou kovalenci, Ze je nelze plné
objasnit iontovym modelem slouceniny.

3. 7. 1. Energeticke zmeny pri vzniku iontovych krystalii

Z&kladni predstavou vzniku iontové vazby je pienos elektroni z jednoho atomu na druhy.
Atomy se piitom méni v kationty (v piipadé ztraty jednoho ¢i vice elektronti) nebo anionty (v piipadé
prijeti jednoho ¢i vice eektrond). Ztratu elektrontt oznacujeme jako oxidaci, prijeti eektroni
piedstavuje redukci prvku. Uvedeny proces |ze ukazat nareakci kovového sodiku s plynnym chlorem

Na- + Cl| —> Na + [IC]

[Ne]3s® [Ne]3s?3p®  [Ne] [Ar]
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Je vidét, Ze vznikgjici ionty maji elektronovou konfiguraci vzacnych plyna. Pro uvedenou reakci 1ze
vyslednou energetickou zménu ziskat porovnanim 1. ionizacni energie atomu sodiku (5,14 eV =
496 kJ-mol™) a elektronové afinity atomu chloru (3,62 eV = 349 kJ-mol™). Zatimco ionizace je zde
proces, pii kterém je nutné energii dodat, zachyceni elektronu chlorem je proces exotermicky.
Budeme-li pienos eektronu z jednoho atomu na druhy povaZovat za jediny proces, pak pieneseni
elektronu z Na(s) na atom Cl (g) vyZaduje 496 —349 kJ = 147 kJ a proces bude, jako ve vétsing
obdobnych piipadii, endotermni.

M¥iZkova energie

Hlavni pricina stability iontovych slou¢enin spocivave vza-
jemném pritahovani iontd s opacnymi ndboji. lonty se totiz sdruzuji
do pravidelnych prostorovych struktur, tzv. iontovych krystali.
Elektrostaticky charakter interakce mezi ionty je pri¢inou toho, Ze
vazby nemaji vyrazné smérové vlastnosti. Elektrostaticka sila pa-
sobici mezi ionty nezavisi na jgich vzgemné orientaci, dalezité
jsou pouze vzdaenosti mezi nimi. Proto kaZdadvojiceionti Na© ~ Obrézek 3.43. Asociaceiontd v krystalu

a Cl™ predstavuje elektricky dipdl, ktery silove ptisobi nadalsi ionty a,, molekula“ se rozrasta. V znikaji
Utvary znézornéné na obr. 3.33. Mirou stability iontovych krystalt je miizkova (m¥iZzova) energie.
Predstavuje energii nutnou k Uplnému rozdéléni 1 molu pevné iontove slouceniny naionty v plynném
stavu, které mezi sebou jiz neinteraguji. V piipadé chloridu sodného jde o proces

NaCl () —— Na'(g) + Cl (g)
kterému piidus mifzkova energie 788 kJ-mol™. Hodnoty miizkovych energii nékterych dal&ich iontovych
doucenin, kterélze ziskat pouze vypoétem za vyuZiti tzv. Bornova— Haberova cyklu uvédi tab. 3.16.

Tabulka3.16. M ¥izkovéa ener gie nékterych iontovych slougenin (v kJ -mol™)

soucenina mriZkové energie soucenina mriZkové energie
LiF 1024 KF 815
Lil 744 KBr 682
NaF 911 Kl 641
NaCl 788 MgF 2910
Nal 693 MgO 3938

V8echny miizkové energie maji vysoké kladné hodnoty, které ukazuji, Ze v iontovych krystalech jsou
ionty mezi sebou piitahovany velmi silng. Energie odpovidajici témto interakcim vyrazné prevysuje en-
dotermni proces vzniku ionti, popsany na zékladé porovnani ionizacnich energii a elektronovych afinit.
Silné interakce zpasobuiji, Ze iontové slouceniny jsou za laboratorni teploty vétSinou tvrdé, tuhé latky
svysokymi body téani avaru.
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3. 7. 2. Elektronové konfigurace iont

Z analyzy energetickych pomeéra pri vzniku iontovych sloucenin Ize odvodit, pro¢ ma mnoho
atoma pii tvorbé ionti snahu dosdhnout elektronové konfigurace vzacného plynu. V pripadé kova
nejsou energie nutné k dosaZeni prézdné valenéni vrstvy uvolnénim elektronu piilis velké a mohou byt
kompenzovany miizkovymi energiemi. Hodnoty miiZzkovych energii vSak jiZ nejsou dostatecné
ke kompenzaci energie nutné k odtrZeni nevalen¢nich elektronii. Proto narozdil od kationtt Na™ nena-
|ézame v iontovych slougeninach kationty Na*. PYi vzniku aniont je piijeti elektront exotermni nebo
slabé endotermni proces, pokud jsou el ektrony prijimany do valenéni vrstvy. Prijeti elektroni do vySsi
nez valencni vrstvy jiZ neni energeticky vyhodné a neuplatiiuje se.

Elektronové konfigurace iontt prvki d bloku predstavuji zvl&tni pripad. MiiZkové energie jsou
ve veétding pripada dostaujici jen ke kompenzaci energie nutné k odtrzeni maximalné tii elektronu.
Proto nach&zime ¢asto kationty téchto prvka s naboji 1+, 2+ nebo 3+ ajegjich elektronové konfigurace
neodpovidaji vzacnému plynu.

Stabilni elektronové konfigurace, jejichZ dosaZzenim vznikaji stabilni ionty s minimalni energii
a obtizné podiéhgjici dalSimu prerozdéleni elektrond mezi atomy, Ize shrnout do nadedujiciho
picehledu:

1. konfigurace vzécnych plyni 1s? nebo ns?np® (konfigurace oktetu)

2. konfigurace tzv. pseudovzécného plynu ns®np®nd*

3. konfigurace inertniho elektronového péaru ns®np®nd*® (n+1) s?

4. nepravidelné konfigurace (ionty pirechodnych a vnitiné prechodnych prvki s nelipiné obsa-

zenymi orbitaly d eventuelng f).

3. 7. 3. Sabilita a polarizace iontz

Pri elektrostatickém pritahovani opatné nabitych iontd dochézi k ¢astecnému piekryvu
valencénich eektrona atim i ke vzniku uréitého podilu kovalentni vazby. Tento jev je zavisy na pola-
rizaénich schopnostech iontt nebo na jgich polarizovatelnosti. Polarizacni pisobenti, t.j. schopnost
deformovat elektronovy obal negbliZSich ionta, se projevuje predevSim u kationtt. Roste s jgich
nabojem a zmendujici se velikosti. Anionty se naopak vyznaduji vySSi polarizovatelnosti, kterd
vzrasta s jegjich nabojem a velikosti. Vzrist polarizagnich schopnosti a polarizovatelnosti piitom vede
ke vzristu kovalentniho podilu vazeb. Slouceniny lithia, beryllia a boru proto maji vysSi kovaentni
piispévky vazeb, nez obdobné slouceniny prvki stojicich ve skupinéch pod nimi. V piipadé anionta
maji fluoridy iontovejSi charakter vazeb nez ostatni halogenidy a oxidy maji iontovéjSi vazby nez sul-
fidy a selenidy. Obecné |ze tici, Ze polarizace iontt je mala a vazba je vice iontova v piipadech, kdy
kation m& malou polariza¢ni schopnost a anion malou polarizovatelnogt, t.j. v pripadé velkych kationtt
s malym nabojem a malych anionta s malym ndbojem. Uvedené zavéry jsou upravenou formou

tzv. Fajansovych pravidel.
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3. 8. Mezimolekulové inter akce

V predchozich kapitolach jsme popsali vazebné interakce mezi atomy, které vedou ke vzniku
molekul. Vzniklé molekuly vSak nejsou zcela inertni Utvary. Piikladem miZe byt voda, kterou
nachazime jako vodni paru, kapalinu a v pevném stavu jako led. Ve viech skupenstvich ma uvedena
doucenina stejné chemickeé vlastnosti, vyrazné se viak |isi ve vlastnostech fyzikanich. Jedna a tataz
doucenina se miize vyskytovat v raznych skupenskych stavech proto, Ze kovalentni molekuly pii pri-
bliZeni pisobi na sebe pritazlivymi silami. Tyto sily jsou relativné slabé, nedosahuji ve vétsing piipadi
15% pevnosti kovalentnich aiontovych vazeb, ae jsou dostagujici ke sdruzeni molekul do kapalného,
pripadné tuhého skupenstvi. Velky rozdil mezi energiemi, které jsou nutné k piekonani mezimol eku-
larnich sil (prevedeni 1 molu HCI do plynného skupenstvi vyZaduje 16 kJ) a roz&tépeni kovalentnich
vazeb (vazebna energie 1 molu HCI je 431 kJ) zpasobuje, Ze pii skupenskych zménéch nedochézi
k Zddnym zmeénam vazebnych pomeéra v molekul&ch.

Sila mezimolekulovych interakci se vSak vyrazné projevuje v nekterych vlastnostech kapalin
atuhych l&tek. Prekondvani silngjSich mezimolekulovych interakcei pii skupenskych pirechodech prede-
v3im zpisobuje zvySeni teplot varu a tani 1atek. Nejslabsi mezimolekulovou interakci na druhé strang
pozorujeme u vzacného plynu hdlia. Proto se tento prvek negjobtizngji zkapauje a jeho teplota varu (4 K)
je blizka absolutni nule.

VSechny typy mezimolekulovych interakci jsou prevéZzné elektrostatického charakteru a lze je
rozdélit navan der Waalsovy sily a vodikové mistky (vazby).

3.8. 1. Vander Waalsovy sily

Sily van der Waalsovy jsou tvoreny piispévky trojiho druhu: coulombickymi, indukénimi
a disperznimi silami. Existenci nékterého z uvedenych piispévka musime uvaZovat pri vzaemném
piiblizeni jakychkoli dvou atomovych uskupeni.

Coulombické (orientacni) sily mezi
atomovymi Utvary, které maji permanentni @ Q%
elektricky dipdl (viz kap. 3.6.2) jsou Gistd o CDE_ DD
elektrostatického charakteru a zpisobuiji, Zze @
se stginé nabité konce molekul odpuzuji
a opatné nabité pritahuji. Molekuly proto
zaujimaji vzgiemné polohy (viz obrézek 3.44), pii nichZz celkova energie souboru molekul klesi
V kapalinéch vak dochézi vlivem tepelného pohybu k neustdlému poruSovani vzniklych konfiguraci
a k ustaveni urcité rovnovéhy. Porovhame-li rizné kapaliny snadno Zzjistime, Ze pro molekuly

Obrézek 3.44. Orientaéni interakce permanentnich dipdla

priblizné stejné hmotnosti a velikosti se mezimolekulové interakce coulombického charakteru zvysuji
srustem polarity molekul (velikosti dipdlového momentu).
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Pasobeni molekuly s permanentnim dipdlem na jinou molekulu vyvolava deformaci jejiho
elektronového obalu a vznik indukovaného dipélového momentu. Deformace je pritom zavida
napolarizovatelnosti molekul, ktera roste se zvétsujici se vzdaenosti valen¢nich elektroni od jader
atoma, pripadné s rostouci delokalizaci elektrond. Indukéni sily zesiluji dipdl-dipdlové pusobeni
(pokud interaguji dva a vice permanentnich dipdli) nebo dipdl-molekulové interakce (pokud jedna
Z ¢astic permanentni dipdl nemd), nejsou v3ak piilis velké.

Jiné vysvétleni je nutné
hledat pro interakce mezi ne-
poldnimi  molekulami, které
nemaji permanentni dipdlovy
moment. Jako piiklad |ze zvolit
atomy helia Pramérné roz-
misténi elektroni okolo jgich
jader je sféricky symetrické.
Atomy jsou nepolérni bez dipdlovych momentti. OkamZité rozdéleni elektronové hustoty se vsak
s ¢asem meni. Pravdépodobnost vyskytu elektroni maize byt v urcité oblasti atomi docasné zvysena
a atom tak ziskdva okamzity piechodny dipélovy moment, ktery mize deformovat rozdéleni
elektront a indukovat tak obdobny dipdl na nejbliZzSim atomu (obr. 3.45). Elektrostatické piitahovani
takto vytvorenych okamzitych dipdla je ozna¢ovéno jako Londonovy disperzni sily. Disperzni sily
ptisobi pouze v pii malych meziatomovych vzdaenostech ajsou tim vétsi, ¢im polarizovatelnéjsi jsou
zO¢astnéné molekuly.

~ —_— -
atom helial atom helia 2

@

Obréazek 3.45. Vznik okamzitého dipélu mezi dvéma atomy helia

V rednych molekuléch s perma- 200
nentnim dipdlem se uplatiiuji vSechny 1ol
druhy van der Waalsovych sil. U mole- o
kul nepolérnich se mohou uplatiiovat °\> T
pouze Londonovy disperzni sily. T 100}
Z porovnani interakénich prispévku T -200F
v mnoha kapalhych a tuhych latkach -273}

vyplyva, Ze disperzni sily tvori ve vét-
Sing piipadia nevyznamngjsi ¢ast van

der Waa S()V)’/Ch sil. Cdkové energie Obréazek 3.46. Zavidost bodu varu nékterych tékavych latek na hlavnim
kvantovém &isle valenéni sféry vnéjsiho atomu molekuly

van der Waalsovych interakci dvojic

atomi nabyvaji v praméru asi stokrét niZSi hodnoty nez bézné kovalentni vazby. Teploty varu
nekterych slouc¢enin, ve kterych se uplatiiuji pouze disperzni sily, jsou uvedeny na obrézku 3.46.
Ve vSech piipadech stoupgji s rostoucim hlavnim kvantovym ¢islem valen¢ni vrstvy vnéjSich atom,
t.j. srostouci velikosti i hmotnosti molekul atim i narastem polarizovatelnosti. To plati i o teplotach
varu vzacnych plynu, které tvoii mez, pod kterou nemohou teploty varu ostatnich latek s priblizng
stejnou hmotnosti klesnout.
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3. 8. 2. Vodikova vazba

Atom vodiku s jednim elektronem na orbitalu 1s vytvaii vétSinou jednu kovalentni vazbu a je
vzdy vazén nakonci molekul. V nékterych piipadech v3ak atom vodiku nachézime mezi dvojici jinych
atomu, kde plni tlohu mastku. Atomy propojené mistkem mohou byt atomy téhoz prvku nebo prvki
rozdilnych. V pripadé, Ze mustek spojuje atomy téZe molekuly, jde o vazbu intramolekulérni,
pii spojeni dvou molekul ozna¢ujeme vodikovy mistek zainter molekulérni.

Pro vznik vodikové vazby je dulezité, Ze vodik jako jediny prvek neobsahuje Zadné vnitini
nevalencni elektrony. Pri jeho kovalentni vazbé se silné elektronegativnim partnerem dochazi
k odhaleni vodikového jadra. Vznikly kladny naboj muzZe poutat nevazebné elektronoveé pary okolnich,
piedevsim elektronegativnich atomi. Vazba tak méa vyrazné elektrostaticky charakter a je obdobou
van der Waalsovych dipdl-dipdlovych interakci, uplatiiuji se ¢asteéné i disperzni sily. Nezanedbatel ny
je v&ak i kovalentni prispévek, ktery vyplyva z pretaZzeni nevazebného elektronového péru elektro-
negativniho atomu do blizkosti vodikového jédra.

PrestoZe jsou vodikové vazby vyrazné dabsi nez bézné kovalentni vazby (tab. 3.16), znaéné
ovliviiuji vliastnosti fady sloucenin prvki druhé periody, véetné jgjich hustoty, viskozity, tenze pary
ateplot tani avaru.

Tabulka3.17. Porovnani energii vodikovych vazeb X — H -- Y senergiemi odpovidajicich kovalentnich vazeb
X —H (energie uvedeny v kJ -mol ™)

vodikova vazba ener gie vazby kovalentni vazba ener gie vazby
HS—H - SH, 7 S-H 363
HoN—H - NH; 17 N-H 386
HO-H .- OH, 22 O-H 464
F-H--F-H 29 F-H 565
HO-H--CI” 55 Cl-H 428
F..H.- F 165 F-H 565

JestliZze je vodikovéa vazba vysledkem elektrostatické interakce mezi X —H dipélem a neva-
zebnym elektronovym parem na sousednim atomu Y, pak se energie vodikové vazby zvySuje rastem
dipdlového momentu X —H. Pri stejném okrgjovém atomu Y energie vodikové vazby vzrista v radé

Cl-H-Y < N-H-Y < O-H-Y < F-H-Y

Posuzujeme-li donorovy atom Y, nejsiingjSi vodikové interakce nachédzime u malych atomi, jejichz
volné elektronové pary se mohou soustiedit do malého prostoru ve smeru vodikové vazby, piedevSim
tedy u N, O a F. Z nich atom dusiku diky nejniZsi elektronegativité nejslabéji poutd volnou elektro-
novou dvojici aje nejlepsim donorem. Proto sila vodikoveé vazby roste v poradi

X-H+~F < X-H~0 < X-H-N

121



Jsou-li atomy X aY stejné, |ze nalézt poradi energii
N-H-N < O-H-O < F-H--F

V piipadé, Ze atom Y nese zaporny ndboj, elektronovy par je schopny zvlasté silné vodikové
vazby. Negjsilngjsi vodikovou vazbu proto nalézame v aniontu F—H --- F~.

Za délku vodikové vazby povaZujeme mezijadernou
vzdaenost obou okrgjovych atomi. V pripadé vodikoveé vaz-
by X —H Y piedstavuje jgi déku vzddenost atomi X - Y,
ktera se pohybuje v rozmezi 226 pm (v aniontu FHF")
az 320 pm u velmi slabych vodikovych vazeb. Atom vodiku
ptitom v ptipadé slabych vazeb neni umistén ve stiedu
vzdalenosti t&ZSich atomd, ato ani tehdy, kdyZ jsou stgjné.
V piipadé silnych vodikovych vazeb ve stiedu vzdalenosti
okrgjovych atomt umistén byt miZze. Tak je tomu
u aniontu [FHF]~, kde vzdaenost F-F (226 pm) je proka-
zateln¢ menSi neZ soucet van der Waalsovych poloméri
atoma fluoru (2 - 135pm = 270 pm). Kiivka potencidlni
energie silnych vodikovych vazeb ma jen jedno minimum,
slabé vodikové vazby pak maji minima dvé (obr. 3.47).

Potencidlni energie

(] ClI”  [FH-F]"
1,37 1,85

(@) (b)
Obrazek 3.47. Zmény potencidlni energie

sumisténim protonu ve slabych (a) a silnych (b)
vodikovych vazbach (vzdalenosti uvedeny v pm)

Prechody protoni mezi obéma minimy v dasledku tzv. tunelovani protoni jsou piicinou zajimavych

fyzikdnich vlastnosti slouc¢enin s vodikovymi vazbami.

HF
e 0
< NH,
-100+
CHy,
=200 L . 4

2 3 4 5

Obrazek 3.48. Tékavost nékterych binarnich hydridi. ZvySeni bodu varu
v diisledku p¥itomnosti vodikové vazby je vyznageno Sipkami

Pritomnost vodikovych vazeb
vyrazné ovliviuje fyzikani a chemické
vlastnosti 1atek. Slouceniny svodiko-
vou vazbou maji proti podobnym slou-
¢enindm, u nichz k tvorbé vodikovych
mustkt nedochézi, vySSi teploty varu
atani, vétsi vyparna tepla, vétsi visko-
zitu afadu daSich odlisnych vlastnosti.
Teploty varu hydridi prvka 2. periody
jsou  znazornény na obrézku 3.48.
Pravidelny vzrast bodt varu ve shodg
srogtouci polarizovatelnogti a hmotnosti
molekul vidime pouze u fady CH,, SiH,,
GeH,; a SnH,. V ostatnich radéach hydri-
du je obdobny trend porusen anomalné

vysokymi teplotami u H,O, HF a NH3 a ponékud vysSimi i u HCI a H,S. Zvy3eni teploty varu je zde

piimo Umeérné pevnosti vodikové vazby.
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V pripadé vody jsou vodikové vazby (vazebné
energie as 20 kJ-mol™) pricinou dalich mimoiédnych
vlastnosti, napiiklad dobré tepelné vodivost a velkého
povrchového napéti, vyznamnych pro obéh vody na Zemi
a vibec pro existenci Zivota. Ve struktuie ledu ma
kazdy atom kydiku ve svém okoli ¢tverici dalSich
kysdlikovych atomi ve zcela pravidelném tetraedrickém
uspoiadani (obr. 3.49). Spojeni kyslikovych atomu je
zprostiedkovano vodikovymi mistky. Kazdy kyslikovy
atom ma dva ze ¢tyr jg obklopyjicich atoma vodiku
ve vzdalenosti 100 pm (kovalentni vazba), zbylé ve vzda&
lenosti 176 pm (vodikova vazba). Na obrézku 3.49 je
dalevidét, jak velké dutiny se ve struktuie ledu vyskytuji.

Obrézek 3.49. Struktura ledu. Céarkované jsou
vyznaéeny vodikové vazby mezi molekulami vody

Led ma proto na pevnou latku velmi malou hustotu, mensi nez kapalna voda.
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4. Struktura pevnych latek

Krystalografie a krystalochemie jsou dva obory, které jsou zaméteny na studium zékonitosti
stavby pevnych krystalickych latek. V této kapitole bude pozornost vénovana zakladnim aspektim
symetrie vnéjsiho tvaru krystald, jegjich vnitini struktury a faktoram, které rozhoduji o usporadani
stavebnich ¢astic v krystalickych slouc¢enindch. V soucasné dobé je znatné rozvinuto strukturni
studium l&tek, které umoziuje kvantitativni popis vzgemnych poloh atomi a molekul. Pro uzZivatele
vysledki strukturni analyzy, predevsim rentgenostrukturniho studia, je nutné vysledktim porozumet.
To mimo jiné znamend znd mimo z&kladni z&konitosti stavby pevnych latek i krystalografickou
symboliku, dokazat z dat sestavit modely prostorového uspoiadani atomi a pochopit symetrii tohoto
uspoiadani. Natyto aspekty bude proto zamérena prvni ¢ast kapitoly.

V krystalochemické ¢ésti bude pozornost vénovana hledani parametri, které rozhoduji o zpa-
sobu usporadani stavebnich ¢astic. Pozname, Ze dil€eZitou roli zde hraji smérové viastnosti pitomnych
vazeb, stejné jako velikosti stavebnich ¢astic a energetické pomery, které vznik krystalt doprovazeji.
Kapitola zahrnuje i charakteristiku fady strukturnich typt slou¢enin, které jsou piedstaviteli vSech
l&tek se stejnym rozloZenim stavebnich ¢astic v zakladnich bunkéch krystalt.

4.1. Symetriekrystalu

Seskupeni molekul (atomd, iontd) v pevné fazi mize byt nahodilé, nebo usporadané. Prvni
piipad odpovida amorfnimu stavu, strukturné obdobnému se stavem kapalnym. Prikladem amorfnich
latek jsou skla nebo velmi rychle ochlazené kovové taveniny — kovova skla. Neuspotradanost atomu
muZe byt napriklad pticinou pevnosti a houZevnatosti téchto latek. Mezi typické vlastnosti amorfnich
l&tek dale patii izotropie fyzikalnich a chemickych vlastnosti a ngjednozna¢na teplota tani. Zatimco
krystalicka pevna latka prechazi do kapalného skupenstvi v rozmezi zlomku stupné, amorfni latky
nejprve pozvolna méknou a pak se meéni v hustou kapalinu.

Na prechodu mezi amorfnim a krystalickym stavem jsou létky, které mohou existovat
v ¢astecné usporddaném — mezomorfnim stavu. Patii mezi né mimo polymert také kapalné krystaly,
v nichz pohyb molekul neni nahodily. Pohybuji se vaéi sob& snadno bud’ v uréitém smeéru nebo roving.
Maji omezeny teplotni interval existence, nad nim ,tgji“ naizotropni kapalinu a pod nim krystaluji.

Nejvyznamngjsi skupinu pevnych krystalickych latek je mozné charakterizovat bud’ z hlediska
jelich mikroskopickeé stavby nebo podle jgich dadedki, t.j. podle geometrie vnéjSiho tvaru krystalt ¢i
jgjich fyzikanich viastnosti. Z hlediska stavby je vhodné zavést pojem idedlni krystal, ktery je neko-
necny a jeho struktura je zcela pravidelna, bez poruch. Zakladnim rysem ideadlnich krystalt je jgich
trojrozmérna tranda¢ni periodicita. | kdyZ struktura realnych krystala, které se odliduji ur¢itymi
poruchami pravidelné vystavby, se miZe k idednim krystalim pouze piibliZzovat, je zavedeni
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idedniho modelu v mnoha piipadech vyhodné jak pro popis struktury, tak pro teoretické vypocty
¢i empiricka vysvétleni nékterych viastnosti krystalt. Pri charakterizaci struktury idealniho krystalu
(ddle jen krystalu) je piedeviim vhodné nalézt pravidelné se ve tiech smérech opakujici z&kladni
motivy (vzory) ahledat mezi takto ziskanym prostorovym rozmisténim boda symetrické zakonitosti.

4. 1. 1. Krystalova struktura a prostorova myiz

V kazdé krystalové strukture, kterd predstavuje rozmisténi stavebnich ¢astic v prostoru,
Ize nalézt z&ladni motiv (vzor), tj. bézi

atomi (iontd) trandancné se opakujici
ve tiech sméurech. VthZd:m k tomu, ze éggggé ... ... ... ... ... ...
CEES
SEES

B

pocet atomu tvoricich zakladni motiv
maze byt i znaéné velky, je vhodné si
uvédomit, Ze z&kladni motiv mize byt
i asymetricky. A jelikoZ asymetrické tvary
mohou nabyvat dvou nezaménitelnych po-

BB

{3

o". o"' o". o"' o". o"'
Lt
t

a b

g,
%%

—
sy

dob, pravé a levé, je tieba pfi vybéru z&  Obrézek 4.1. Krystal vytvoreny translacemi t;, t, a ts (a); trojrozmeérna
kladnich vzort tuto skutetnost respektovat. iz tohotovzoru ()

Krystal 1ze vytvorit ze z&kladniho motivu operaci symetrie nazyvanou translace. K této
operaci symetrie neexistuje prvek symetrie, nebot’ se pri ni pohybuji vSechny body v prostoru.
Trandacni operace symetrie je piitomna u vSech krystali, tedy i u nggméné symetrickych. Libovolny
trojrozmérny krystal lze vytvorit ze zakladniho motivu pomoci trandace tak, Zze opakujeme motiv
v jednom smeru s periodou t;, takto vzniklou fadu opakujeme v roviné s periodou t, a tento rovinny
vzor pak ve tietim rozmeéru s periodou ts. Z geometrického hlediska mazeme trandaéni symetrii vznik-
|ého vzoru popsat vektory

T = uty +vt, + wis 4.1

kde u, v, w jsou cela ¢isla. Koncové body vektora T vytvaigi prostorovou miiz (miizku) (obr. 4.1).
Umistime-li pocatek miize napiiklad do pi¢atého hrotu jednoho z motivi na obr. 4.1a, pak se tento
motiv objevi u kazdého mriZzového (uzlového) bodu ve stegjné prostorové orientaci. M¥iz je tedy
mnoZina bodi, které maji stejné a stejné orientované okoli. Volba po¢atku miiZe je ptitom libovolné
Casto byva miiz chybné poklédana za mnozZinu bodii odpovidajicich stredam vdech atomi v dané
struktuie. Zvolime-li za po¢atek miiZe jeden z atomi, dalSi miiZzové body se mohou vyskytovat pouze
ve sttedech atomi totoZnych s atomem v pocétku, avdak pouze takovych, které maji stejnou polohu
v opakovaném motivu. Na obr. 4.2 je na dvojrozmérném prikladu zndzornén vzor vznikly opakovanim
motivu tvoieného dvéma riznymi atomy. Jednou je pocétek miiZe zvolen na spojnici atomu, podruhé
ve stiedu vétsiho atomu. Tecky vyznatujici miizové body vytvareji v obou pripadech stejnou rovinnou
miiZ. Rozméry a orientace této miizZe jsou steiné, a’ miizovy bod piedstavuje zakladni motiv vybrany
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o podle prvniho nebo druhého zpisobu.
Z toho vyplyva zavér, Ze kazda krysta-
lova struktura mé pouze jednu vlastni
miiz, ale krystalové struktury, navzéjem
od sebe odlidné, mohou mit miiZe stejné-
ho typu. Obrovské mnoZstvi rozmanitych
krystalovych struktur |ze popsat omeze-

Obrézek 4.2. Dvé zmoznosti volby po¢atku miize ; ; o
nym poc¢tem prostorovych miizi.

Pojem miizZ je v literature ¢asto chybné zaméniovan s pojmem krystalova struktura. Krystalova
struktura piedstavuje konkrétni prostorové rozloZeni ¢astic, zatimco miiZ je geometricky abstraktni
pojem, podobn¢ jako napiiklad symetrie, ktery umoznuje tuto realitu popsat. Z mrize a zakladniho
motivu |ze strukturu slozit nasledovné:

prostorovamiiz + zaékladni motiv = krystalova struktura

Zakladni bunky

MtiZ daného prostorového vzoru ¢ t o ° °
nepopisuje pouze jedinatrojice trandaci t;, . % . . .
t, a ts jak je vidét na dvojrozmérném
piikladu miiZe na obrazku 4.3. V podstaté ) . . .
Ize zvolit translace, které charakterizuji %
z8kladni (elementarni) buiku dvojim * * * t

zpusobem. RovnobéZnostén vymezeny
translacemi obsahuje

Obrézek 4.3. Dvé moznosti vybéru trandaci (ty, to) a (t7, t) v jedné m¥izi

a) pouze jediny bod (osm vrchola buiky je obsazeno jednim bodem, piicemz kazdy ji patii jednou
osminou); rovnobéZnostén je nazyvén primitivni buiika a oznacovan P,

b) vice miiZovych bodi; rovnobéznostén nazyvame centrovana burika.

pfsSjocied

Obrazek 4.4. Primitivni (a), télesné centrovana (b), boéné (bazaln&) centrovana (c) a plodné centrovana (d) zakladni buiika

Centrovane buiky maji oproti buiikam primitivnim (obr. 4.4) navic miiZzové body ve stredech
dvou protilehlych stran (boéné centrovana buiika oznacované podle umisténi miiZzového bodu v jed-
notlivych sténéch A, B nebo C), v prasediku télesovych ahlopiicek (prostorové centrovana buika
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oznatovana | ) nebo ve stiedech v3ech stén (plosné centrovana buiika znacend F). Pri sténové cen-
traci ndleZi miiZzovy bod bunce jednou polovinou a pii télesné centraci ji prisiusi cely. Z toho vyplyvé,
Ze na objem bo¢né atélesné centrované buriky piipadaji dva miiZzové body a na objem plosné centro-
vané buriky ¢tyii miizové body.

V&echny primitivni buiky dané struktury maji

O O O O steiny a ngmensi objem, jaky miZe bunka miize mit.
® Q Centrované buiiky maji objem rovny celistvému nésobku
objemu primitivni buriky (podle po¢tu miiZzovych boda

C & C & piipadajicich na centrovanou buiku). Je tedy zigimé, Ze

o typu zékladni buriky rozhoduje pocet miiZzovych boda
Obrézek 4.5. Centrovana a primitivni zakladni

buiika (rizné velké krouzky znazoriuji odlisné  pripadgjicich na zékladni bunku a nikoliv pocet atomi
atomy, te¢ky vyznaéuji polohy m¥izovych bodi S, £
Y. tekky vyznat] polohy méiZovyeh bodd) jak je ztgfmé z obrazku 4.5.

Trandace vymezujici zvolenou zakladni buiku se nazy-
vai miizové vektory a oznaduji se konvenéné jako vektory
a, b, ¢ (s pravoto¢ivym sledem). Délky hran zékladni bunky
(tj. déky miiZzovych vektoru) a udhly mezi nimi vytvargi
soubor m¥iZovych parametria (obr. 4.6). Sméry miiZovych
vektora jsou smeéry krystalickych os; v dal&im textu jsou ozna-
covany jako x, y, z

Obrézek 4.6. Standardni znageni parametrii (a, b, c; e, B, ¥) a sméry krystalogr afickych osx, y, z

4.1. 2. Symetrie vnejsiho tvaru krystalz

M akr osk opické prvky soumér nosti

Krystaly maji vysoce pravidelnou vnitini strukturu, v niz se pravidelné opakuje zakladni
motiv. Odrazem pravidelné mikrostruktury krystalickych l&tek je pravidelny a geometricky pomérné
velmi presné specifikovany vngjsi tvar krystali. Idedné vyvinuté krystaly maji zpravidla tvar
pravidelnych geometrickych téles. Je proto zigimé, Ze vnéjsi tvar krystalu |ze popsat za vyuZiti operaci
symetrie obdobnych tém, které byly pouZzity v kap. 3.6.2 k charakterizaci tvart molekul.

Méteni Uhla stén na velkém mnozstvi krystali ukézalo, Ze zékladni krystal ografické operace
symetrie jsou pouze tti: inverze v bodg, rotace kolem osy a odraz v roviné zrcadleni. Tomu také
odpovidaji jen tii typy symetrie piirozenych ploch (stén), které pozorujeme na vnéjsim tvaru krystala.
Kazdé z uvedenych operaci piidusi uréity prvek symetrie. Vzhledem k tomu, Ze tyto prvky
charakterizuji vnéjSi (makroskopickou) symetrii krystalti, jsou nazyvany makroskopické.

Stred symetrie v krystalu existuje tehdy, jestliZze kazdé ploSe odpovida stejna plocha (protiplocha)
nachazejici se ve stejné vzdalenosti od stiedu symetrie, aviak na protéjsi strané krystalu (obrézek 4.7).
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Osy rotace dovoluji ztotoznit kazdou sténu krystalu se,, stejnou” (ekvival entni)
sténou pri otoceni kolem téchto os o Uhel ¢ (¢ = 360°/n, kde n je ¢etnost osy).
Osa s ngvySSi cetnosti se nazyva hlavni a jgi smér byva zaroven smérem
osy z (vertikalni osa). Osa symetrie miZe prochdzet dvéma stejnymi nebo
raznymi prvky omezujicimi krystal, napriklad vrcholem (rohem) a sténou,
hranou a sténou, dvéma riznymi sténami apod. Roviny zrcadleni rozdéluji
krystaly na dvé ¢ésti se vzgemnym vztahem jako predmét a zrcadlovy obraz.
V dokonalém krystalu tvaru krychle je mozno naptiklad vést stiedy jeho stén
tii navzgem kolmé roviny symetrie. DalSich Sest rovin symetrie krychle
prochazi uhloprickami jejich protilehlych stén. Celkem devét rovin symetrie  5piaac 47 Priklad

krychle je maximénim poétem tohoto prvku symetrie, s nimz se u krystal gﬁ;‘; s stfedem

setkdvame. V nékterych piipadech ma krystal pouze jednu rovinu symetrie.

Mimo tiech zakladnich operaci makroskopické symetrie existuji jesté nevlastni rotagni osy
s ¢etnosti n: rotaéné inverzni a rotacné reflexni. Tyto osy nesou nezavidé oznacime-li rotagne
inverzni osu ¢etnosti n symbolem N arotagng reflexni osu symbolem n, pak plati vztah

N, = Ny _1g0 (4.2)

kde ¢ = 360°/n. V krystalografii se dava piednost rotaéné inverzni ose. VSechny rotaéné inverzni osy
redlnych krystalti s vyjimkou ¢tyréetné vSak |ze zamenit vlastni rotacni osou kombinovanou se stie-
dem nebo rovinou symetrie. Déle napiiklad plati, Ze nevlastni osa 2 odpovida zrcadleni v roving m.

V&echny operace symetrie, které je mozné pouzit k popisu vnéjdiho tvaru (makroskopické
symetrie) krystalu jsou kone¢né neboli bodové, protozZe pri jgich aplikaci zastdvd minimané jeden
bod télesa na misté. Pri opakovéani téchto transformaci prechézeji body do pocatecni polohy a dalSim
opakovanim se iz dal§i body neziskaji.

Prvky symetrie bodovych operaci symetrie jsou oznagovany symboly Schoenfliesovymi nebo
Hermannovymi-Mauguinovymi, které jsme uvedli v kap. 3.6.2 v tabulce 3.11. Prvni systém symbol
byl vSeobecné pouzivan ve starSich krystalografickych studiich a dodnes se s nim setkavame
v molekularni spektroskopii. Dnes se v krystalografii zavazné uplatiuje systém symboli Hermanna
aMauguina, proto bude vyuZit i v dal§im textu.

Oddéleni symetrie a krystaloveé soustavy

Pri studiu symetrie minerdla a krystalt viech uméle piipravenych latek bylo zji&téno, ze
k popisu jegjich symetrie vzdy vystaci prvky 1,2,3,4,6, 1, 2,4 a jgich 24 moznych kombinagi.
Krystal je vybudovan ze zakladnich bunék jegich mnohonasobnym opakovanim v prostoru. Buriky
musi byt orientovany stejnym zpusobem a pritom musi prostor dokonale vypliiovat. Proto mohou mit
tvar pouze takovych geometrickych téles (napi. krychle, kvadr, pravidelny trojboky hranol nebo Sikmy
hranol s ¢tvercovou, kosoctvercovou nebo kosodél nikovou zakladnou), jimiz 1ze pii vhodném uloZeni
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prostor vyplnit bez mezer. Tuto vlastnost napiiklad nemaji hranoly se z&kladnou tvorenou pravidel-
nym pétiuhelnikem a vemi planéarnimi Gtvary s minimané sedmi Uhly. Omezeni poétu prvka symetrie
vede i k omezeni poctu bodovych grup, které [ze odvodit jgjich kombinacemi. Zatimco naizolovanych
geometrickych Utvarech 1ze odvodit jakoukoliv bodovou grupu (tzv. nekrystalografické grupy), je
pocet grup pozorovanych na krystalech omezen: existuje pouze 32 raznych skupin prvki charakteri-
zujicich symetrii vnéjSiho tvaru krystali. Soubor krystalti charakterizovanych ur¢itou bodovou grupou
se hazyva oddélenim. Krystaly tedy mazeme rozdélit do 32 oddéleni symetrie.

Symboly bodovych grup piedstavujicich oddéleni symetrie se skladaji ze symbolu prvka
symetrie vztazenym ke trem krystalograficky vyznamnym sméram (tab. 4.1). Mohou byt nejvy3e
troj¢lenné a prislusné znaky se vztahuji na osy symetrie rovnobézné s vyznagénym smérem a na roviny
symetrie kolmé k vyznatnému sméru. Jestlize na nékterou osu je jesté navic kolma rovina symetrie,
oznatujeme ji pod zlomkovou ¢arou ke znaku osy, napiiklad 2/m.

Tabulka4.1. Krystalograficky vyznaéné sméry

Soustava 1. smér 2. smér 3. smér

trojklonna Z&dny smér neni vyznacny; grupa je znatena jednim symbolem, ktery odpovida
jednomu sméru v krystalu

jednoklonna vyznatnym smérem je smér osy dvojcetné nebo dvojéetné inverzni, ktery volime
podé souiadnicové osy y nebo z

kosocétvere¢na | smery tii navzagjem kolmych osx, y, z

trigonalni sSmer trojcetné osy, smeér kolmy k 1. smeru, smeér kolmy k 1. smeru,
podél osy z podél osy y svirdthel 30° s2. smérem
¢tvereénd Smeér Ctyicetné osy, smér kolmy k 1. sméru, smér kolmy k 1. sméru,
podél osy z podél osy y svird Uhel 45° s 2. smérem
Sesteredna smeér Sesticetné osy, smér kolmy k 1. sméru, smér kolmy k 1. sméru,
podél osy z podél osy y svirdUhel 30° s 2. smérem
krychlova smér jedné ze tii navzéa | smér nekteré z télesovych | smér nékteré ze sténovych
jemkolmych osx, y, z Uhlopiicek krychle Uhlopiicek krychle

Prehled 32 bodovych grup uvédi tab. 4.2. Do kazdé z uvedenych bodovych (krystal ografickych
oddéleni) |ze zaradit urcité krystaly. Dosud nebyl nalezen krystal, ktery by k nékterému z téchto
oddéleni nepatiil.

Z tabulky 4.2 je dde zigimé, Ze krystalové bodové grupy |ze rozdélit do sedmi krystalovych
soustav. Klasifikacnim kritériem je minimdni symetrie, t.j. soubor os, ktery musi krystal mit, aby
mohl do soustavy nalezet. Podminky pro zaifazeni krystalt do soustav uvadi tab. 4.3.
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Tabulka4.2. Symboly bodovych grup

Soustava Schoenfliesiiv symbol M ezinar odni symbol
aplny Zkr aceny

trojklonna C; 1 1
(triklinicka) C 1 1
jednoklonna G, 2 2
(monoklinicka) C, m m

Co 2/m 2/m
kosoctverecna D, 222 222
(rombickd) Cy, mm?2 mm2

Doy, 2/m2/m2/m mmm
trigond ni Cs 3 3

Cy 3 3

D, 32 32

Cy 3m 3m

Dagy 32/m 3m
¢tverecna C, 4 4
(tetragonalni) S, 4 4

Cu 4/m 4/m

D, 422 422

Ca 4mm 4mm

Doy 42/m 4m

Dan 4/m2/m2/m 4/mmm
Sesterecna Cs 6 6
(hexagondlni) Cs, 6 6

Cen 6/m 6/m

Dg 622 622

Cov 6mm 6mm

Da, 62m 62m

Dgn 6/m2/m2/m 6/mmm
krychlova T 23 23
(kubickd) T, 2/m3 m3

) 432 432

Tq 43/m 43m

oN 4/m32/m m3m

NejvySSi symetrii maji krystaly krychlové (kubické) soustavy, u kterych existuje vzdy nékolik
0s vySSiho nez 2. fadu (s vySSi cetnosti nez 2). Krystaly soustavy trigonalni, étver eéné (tetragonal ni)
a Sester eéné (hexagondni) maji pouze jednu osu vysSiho fadu nez 2. Charakteristickymi krystal ovymi
tvary u téchto soustav jsou napiiklad hranoly a pyramidy. Nejméné symetrické jsou krystaly nalezgjici
do soustavy kosoétvereéné (rombické), jednoklonné (monoklinické) a trojklonné (triklinické).

vvs oy

U nich neexistuje osa vyssiho nez 2. iadu.
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Tabulka4.3. Podminky zarazeni krystali do soustav

Soustava Minimum vnéj&i soumérnosti krystalu

trojklonna o0sa jednoc¢etna nebo jednocetndinverzni

jednoklonna osa dvojéetna nebo dvojcetndinverzni

kosoctverecnd | tii osy dvojcetné navzdjem kolmé nebo dvé osy dvojéetné inverzni navzédjem kolmé

trigondni osa trojéetna nebo trojéetnainverzni

Ctverecna osa ¢tyi¢etna nebo ctyicetnainverzni

Sesterecna 0sa Sesti¢etna nebo Sesti¢etna inverzni

krychlova Gty osy trojéetné ve smeru télesovych uhlopricek krychle

Rozdéleni krystalickych latek do soustav a oddéleni symetrie je velmi nerovnomérné. NejvysSi
symetrii mivagji vétSinou krystaly s jednoduchou strukturou. Kovy krystaluji téméi vyhradné
v soustavé krychlové a Sesterecné, |atky se slozitymi strukturami (predevSim organické) maji naopak
tendenci krystalovat v soustavidch nggméné symetrickych. Nerovnomérné jsou zastoupena i oddéleni
soumeérnosti uvnitt jednotlivych soustav. Z nejvice zastoupenych oddéleni soumérnosti 1ze uvést 2/m,

m3m a mmm.
4. 1. 3. Bravaisovy buriky ----- o-—--- 1 R - .
| ' . 7’ ~ R
V kapitole 4.1.1 jsme uvedli, 22, ° A e roe o =~
L, - ---_—0------ 4 s
prozatim neomezeny pocet rozmanitych ¢ <. R é - »
. y . —-----a ~_ »
struktur 1ze popsat omezenym poctem pro- Pie ~ N
e ) ] . . < e C » > .
storovych miizi, které |ze ziskat vrstvenim S P
. , s o ’A D I e 4 [ °
rovinnych mrizi. Kazdou strukturu pak AN
. , (\ D ,) L - ——— 8 °
|ze popsat prostorovou miizi, ve které |ze ‘o R < _E o ’ .
vybrat fadu z&kladnich bungk. Volime-li o o - ’

v&ak pouze takové buiky, které vyho- [ '
vuji urcitym kritériim, ziskame ctrnact 4 o O 4
tzv. Bravaisovych bunék.

Kritéria pro V)'/bél’ Bravaisovych Obréazek 4.8. Zakladni buiiky v rovinné m¥izi; a, b jsou zékladni vektory
bunek jsou nad edujici:
1. symetrie buiky je stejna jako symetrie miiZze. Hrany bunky jsou z&roven miiZzovymi
translacemi,
2. z&ladni bunka ma mit ngvySSi mozny pocet pravych thli nebo stejnych ahli a nejvysSi
mozny pocet stejnych hran,

3. objem buiky je co nggmensi.
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Aby tyto podminky mohly byt spinény, je tieba zvolit i bunky, které
ngisou primitivni. K objasnéni tohoto zavéru pouZijme rovinnou miiz
na obrézku 4.8. Zvolime-li v ni jako z&kladni napiiklad bunku E, bude
respektovan pozadavek minimani plochy, neni v3ak spinéna podminka
0 steginé symetrie buiky a miize a chybi pravé Uhly. Z hlediska pravych
ahld nevyhovuji ani buiiky B, C aD. Ze zbyvajicich pravouhlych bungk
A a F m& pouze burika F vhodnou plochu. Dand miiz je tedy |épe nez
burikou primitivni reprezentovana buikou centrovanou. V Sestere¢né sou-
stavé se za zakladni bunku voli piimy hranol (obr. 4.9), ktery ma koso-
¢tverednou zékladnu a jehoz vyska je rovnobézna se Sesterecnou 0sou.
Prislusnost k Sesterecné soustavé je zigima. Doplnime-li k z&kladni bunce
jesté dasi dvé pootocené navzagiem o 120°, dostaneme trojnasobnou
»bunku“, kterd predstavuje Sesterecny hranol (prizmat). VSech &étrnéct

/

-— —— — e c—— c— c— el

Obrazek 49. Vztah mezi
zékladni buiikou v Sesterené
soustavé a prizmatem se Seste-
re¢nou symetrii

Bravaisovych bunék je uvedeno na obrazku 4.10.

P | F

Obrazek 4.10. Ctrnact Bravaisovych bungk:
trojklonna soustava (1), jednoklonna soustava (2),
kosottvereéna soustava (3), trigonani soustava (4),
Sesterefna soustava (5), étver eéné soustava (6) a kry-

chlova soustava (7)

Bravaisovy bunky obdobné jako 32 bodovych
grup lze na z&kladé miniméni symetrie rozdélit do sed-
mi krystalovych soustav (tab. 4.4).

V tabulce uvedené hodnoty miiZzovych parametri
vyplyvaji z miniméni symetrie a sami o sobé jako
klasifika¢ni kriterium pro uréitou krystalovou soustavu
nejsou smérodatné.

V trojklonné soustavé (sem patii struktury maxi-
malné se stiedem soumeérnosti) mohou parametry a, b, c,
a, [, y nabyvat libovolnych hodnot, zpravidla vSak
raznych. Pfitomnost pouze jedné dvojéetné osy symetrie
ve struktuie ma za nésledek, Ze dva ze tii thlu o, S
nebo y musi byt v bunice pravé a takovou strukturu
fadime do soustavy jednoklonné.

Dv¢ vzgemne kolmé roviny zrcadleni nebo tfi
vzgemné kolmé dvojcetné osy u kosoctveretné soustavy
vyzaduji = =y =90° v klencové soustavé trojéetna
osapodminujea=b=c, a=f =y, ctyicetna osa ve ¢tve-
re¢né soustavé vedek a=b, a = = y = 90°, Sesticetna
osa v Sesterecné soustavé zpasobi a=b, a=p4=90°,
y = 120° a ¢tyii trojéetné osy v télesovych dhlopiickéch
bunky jsou pii¢inou, Ze buika ma tvar krychle,
kdea=b=c, a=p4=y=90"
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Tabulka4.4. Charakteristiky ¢étrnacti Bravaisovych bunék

Soustava _ Typ buiiky __Relativni vellko;su ]
ajei soumérnost miiZovych parametra bunék
; 5 - azb=#c
trojklonna P1 ity OO
. . P2/m azb=c
jednoklonna B(C) 2/m oy oGP, e
P mmm
y - C(B,A) mmm azb=c
kosocétverecna
I mmm a=p=y=90°
F mmm
trigondlni R3m a=b=c
? a=p=y=90°
Stveresna P 4/mmm a=b=z=c
I 4/mmm a=4=y=90°
X a=b=#c
Sesterecna P 6/mmm 0= f=90°, 5= 120°
P m_3m a=b=c
krychlova I m3m .
Fm3m a=p=y=90

4. 1. 4. Symetrie struktury krystalii

Krysta je jednoznacné popsan svou Bravaisovou buiikou a rozloZzenim zakladnich strukturnich
motiva, t.j. bézi atomd, iontd nebo molekul v zakladni bunce. Krystalovou strukturu tedy tvofi jeji
motivy (mnozZiny strukturnich jednotek) sdruzené s kazdym miiZzovym bodem miiZze. Motivy jsou
identické sloZzenim, vnittnim usporadanim a orientaci. V krystalech mnoha kovi se motiv skléda
pouze z jednoho atomu, dvojnasobny pocet atomit ma napriklad diamant. V pripadé sloucenin mize
byt motiv tvoren jednou nebo nékolika vzor covymi jednotkami. Témi je minén pocet vSech atomi,
které vytvéieji sumarni chemicky vzorec latky (napt. pro NaCl je vzorcovou jednotkou jeden atom
sodiku a jeden atom chloru, pro siru Sg je vzorcovou jednotkou osm atomi siry). Minimani pocet
vzorcovych jednotek v burice je dan poétem miiZovych bodu. Skutecny pocet vzorcovych jednotek
v3ak Zjistime jen z experimentd nich dat.

Jako ilustraci téchto predstav 1ze uvést strukturu diamantu (obr. 4.11). Tvori ji Bravaisova
krychlova plosné centrovand bunka, jejiz motivy jsou doZeny ze dvou atomi uhliku navzgem
posunutych ve smeéru télesove thlopricky krychle o 1/4 jeji délky. ProtoZe kazdé zakladni bunce nalezi
1/8 miiZzového bodu ve vrcholu a 1/2 bodu ve stiedu stény, obsahuje bunka étyti zékladni motivy
po dvou atomech uhliku, celkem tedy osm atoma.
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V urdité soustavé bude mit ngjvySSi symetrii takovy krystal,
ktery je tvoren atomy umisténymi pouze v miiZzovych bodech
z&ladni buriky nebo mé&li motiv jeho struktury symetrii
odpovidgjici miize. Nebudou-li tyto podminky spinény, symetrie
krystalu se sniZi. V fadé piipadi postacuji k popisu symetrie motivu
i vnéjsiho tvaru krystalu stejné prvky — roviny, rotaéni ainverzni osy.
V nékterych piipadech je pro popis motivu nutné vyuZit i operace
zahrnujici trandlaci a to bud’ rovnobéZnou s urcitou rovinou nebo

Obréazek 4.11. Strukturadiamantu pOdeI Os rotace.

Trandaéni operace symetrie

Trandaéni operace symetrie, které narozdil od bodové symetrie ope- /
ruji po celém prostoru, predstavuiji translace, operace Sroubové osy a operace ‘\
na skluzné roviné. Na rozdil od operaci libovolného prvku makroskopické
symetrie, které po nékolikanasobném opakovéni pievedly krystal do vychozi
polohy, motiv se opakovanou operaci translacnich prvka symetrie ztotozni
s timtéz motivem v sousedni burice, pak dalSi, aZ projde celou miizi.

M¥iZové translace predstavuje posunuti objektu o konstantni vzda- '/’ _\_A
lenost, kterd je dana velikosti prisusného miiZzového vektoru a, b nebo c.
Tuto operaci, kterou ziskame podél urcitého smeéru fadu identickych objektl,  oprazek 412, Operace
miiZzeme u krystali pozorovat pouze na Urovni jejich struktury. S oubové osy

Operace &oubové osy zahrnuje rotaci, po niz nasdeduje translace ozlomek n miiZzového
vektoru (n = 2, 3, 4, 6). Naobr. 4.12 je bod A pootocen okolo osy o Uhel w do polohy A’. Translaci
o vektor 7 podél osy ziskame bod B. Vydedny pohyb z A do B probih& po Sroubovici. Tranda¢ni
sloZzka r n-¢etné Sroubové osy je vzdy rovnobéZzna s mrizovym translatnim vektorem a, b nebo ¢
a jgi veikost zavisi na ¢etnosti osy. Symbol N; obecné popisujici operaci Sroubové osy znamena,
Ze jde o otoéeni o Uhel 360°/n, které je spojeno stranslaci o délku t/n piislusného miizového vektoru.

A Pri popisu krystalovych struktur se setkdme pouze s témito
T T Sroubovymi osami: 2, 31, 3,, 41, 4, 43, 61, 6,, 63, 64, Gs.
|
/ ]
l l é Na obr. 4.13 je bod A posunut pies zrcadlo do polohy A’,
B A z niz translaci o vektor 7 ziskdme bod B. Tak Ize pokra-

Uvedené osy |ze podle smyslu Sroubového pohybu rozdélit
Obrézek 4.13.  Operace skluznéroviny dovat ddle. Jeli trandace rovnobézna s hranami zakladni

na pravotocivé (naptiklad 3;) alevotociveé (3,).
Jestlize po zrcadleni objektu v roving vykoname
tranglaci o urcity zZlomek miizového parametru rovnobézné

s touto rovinou, provedli jsme operaci na skluzné roviné.
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bunky (trandace o a/2, b/2 nebo c/2), nazyvdme roviny skluzu osové a oznatujeme je a, b, c.
Trandace vesméru sténové Uhlopricky (a+b)/2, (b+c)/2 nebo (a+c)/2 mai skluzové roviny
diagonalni, oznacované n. Setkdvame se s nimi napiiklad v krychlové prostorové centrované miizi.
U sloucenin s touto strukturou mohou existovat i skluzné roviny diamantové (oznacovany d) stran-
daci o (a+b)/4, (b+c)/4 nebo (c+a)/4.

Prostorové grupy

Prostorové grupy symetrie, t.j. kombinace vSech moznych transformaci krystalové struktury,
charakterizuji symetrii struktury krystalu pravé tak, jako bodova grupa charakterizuje symetrii
vnéjsiho tvaru a makroskopickych viastnosti. Je to soubor prvka bodovych i translagnich operaci
symetrie sdruzenych s kazdym bodem miiZe. To v8ak neznamend, Ze prvky symetrie musi miiZzovymi
body prochazet a protinat se v nich. Prvky symetrie prostorove grupy maji v prostoru zakladni buniky
zcelaurcitou polohu a orientaci.

Mame-li hledat kombinace v3ech moznych operaci symetrie (nebo prvka reprezentujicich tyto
operace), miazeme s vyhodou vychazet z kombinaci, které jiz madme k dispozici, t.j. bodovych
grup (tab. 4.3). Ke kombinacim vyskytujicim se v bodovych grupéch viak musime pridat i takové
kombinace, kde jsou postupné cisté rotacni osy nahrazovany Sroubovymi osami a roviny zrcadleni
skluznymi rovinami. VSechny takto ziskané kombinace budeme pak déle rozSiiovat o translace mrizi
vyskytujicich se v dané krystalové soustavé. Tak lze odvodit 230 prostorovych grup. To oviem
neznamena, Ze existuje pouze 230 struktur, nybrz Ze kazda ze zatim neomezeného poétu krystalovych
struktur patii nazékladé své symetrie pouze do jedné z 230 prostorovych grup.

Kazdé bodové grupé naezi nékolik prostorovych grup, které zachovévaji Uhlové vztahy
vychozi bodové grupy a jsou s ni izogondlni. Chceme-li ziskat z prostorové grupy odpovidajici
bodovou grupu, je treba mySenkoveé odstranit vSechny trandace (roviny skluzu nahradit rovinami
soumérnosti a sroubové osy zameénit za osy rotace) a vzniklé bodové prvky symetrie pak beze zmény
orientace prevést do jednoho bodu. Odvozeni prostorovych grup z dané bodové grupy je vétSinou
mnohem slozitéjSi Ukol. Z moZnych 230 prostorovych grup neni dosud asi 80 predstavovano Zadnou
strukturou. K charakterizaci vétSiny struktur postaduje asi 100 prostorovych grup, z nichz tiicet lze
povaZovat za nejdaleZitéjsi.

Prostorové grupy jsou podobné jako bodové grupy oznatovany symboly Schoenfliesovymi
nebo Hermannovymi-Mauguinovymi. Podle Schoenfliesova znaceni se symbol prostorové grupy
skl&déa ze symbolu mateské bodové grupy a z poradového indexu uvadéného v tabulkéch. Napt. T2
zn&ti druhou grupu v krystalovém oddéleni Tg.

Mezindrodni (Hermannovy-Mauguinovy) symboly maji ¢tyfi znaky: oznateni typu prostorové
buinky (P, A, B, C, F nebo |I) a symboli oznatujicich prvky symetrie, které byly kombinovany
strandacemi mriZe pii vytvéreni prostorové grupy. Poradi téchto symbolt se vztahuje k vyznacnym
krystalografickym smérim v dané soustavé (viz tab. 4.1).
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Jako piiklad pro vysvétleni symbolt prostorovych grup lze zvolit grupu P6smc. Nedrive
ur¢ime z prostorové grupy odstranénim translaci grupu bodovou. Tak dostaneme podle vySe uvede-
ného schématu (6; — 6, ¢ — m) symbol bodové grupy 6mm. Pomoci symbolu bodové grupy uréime
krystalovou soustavu, v naSem pripadé je Sestere¢nd, kterd ndm umoZzni identifikaci krystalograficky
vyznatnych sméra (viz tab. 4.1). V piipadé diskutované bodové grupy se pak jedna o primitivni
prostorovou buiiku (P) a Sestere¢na sroubova osa miii podél 1. vyznacného sméru (osa z), rovina m
jekolmak 2. vyznacnému sméru (osay) a skluznéarovinac je kolména 3. vyznacny smér (smér kolmy
k 1. sméru asvirgjici thel 30° s druhym smérem).

Ze symbolu prostorové grupy |ze tudiZ odvodit veSkeré informace o symetrii krystalu, at’ uz se
jedn& o symetrii vnitini struktury nebo vngjSiho tvaru krystalu. Pocet a druh operaci symetrie kazdé
prostorové grupy je vSak obecné vétsi nez udava jeji mezindrodni (Hermanniv-Mauguiniv) symbol.
Uplné soubory operaci symetrie prostorovych grup ajejich rozmisténi v zékladni buiice jsou uvedeny
v Mezindrodnich krystalografickych tabulkéch, piiklady prostorovych grup lze nalézt u strukturnich
typt v kapitole 4.2.7.

4. 2. Krystalochemie

Jednim z rozhodujicich kritérii, které mohou napomoci pii hledani zptisobu uspoiadani staveb-
nich ¢astic v krystalickych latkach, je charakter jejich vazby a vazebnych interakci. Z geometrického
hlediska je uzite¢né rozdélit vazby na smérové a nesmerové.

Mezi smérové vazby radime piredevsim vazby kovalentni a vodikové. Atomy, piipadné jiné
stavebni ¢éstice vazané smérovymi vazbami, se ve struktuie rozmist'uji zpasobem, ktery je z energe-
tického hlediska ngjvyhodnéjsi. Rozmisténi stavebnich ¢éstic je v3ak tizeno stenymi zékonitostmi,
které jsou platné pro geometrické uspoiddani molekul. Ve struktuie vSak vétSinou nenachazime
molekuly izolované. Sit’ kovalentnich vazeb je rozprostiena pres cely krystal. Prikladem je struktura
diamantu.

Do skupiny vazeb a interakci nesmérovych patii vazba kovova, van der Waasovy sily
aprevazné i vazbaiontova. V latkéch s nesmérovymi vazbami s vyjimkou molekulovych krystali také
nelze nalézt izolované molekuly. Krystaly tvoii nekone¢na sit’” atomi a iontt, které maji prevazné
kulovity tvar a jgich usporddani je dano predevSim snahou po maximanim vyplnéni prostoru.
V piipadé iontovych krystalti se pochopitelné uplatiuji i rozdily ve velikostech ionti, elektrostatické
sily avelikost kovalentnich piispévka vazeb.
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4. 2. 1. Netesnejsi usporadani tuhych kouli

Budeme-li povazovat atomy nebo @

a S jiné stavebni ¢astice krystalu za tuhé
koule stejné velikosti, které jsou v&

zany nesmérovymi vazbami, je nutné

B ngit zpasoby jgich uloZeni tak, aby

. ! maximang vyplnily prostor krystalu.

- - PEE - = A Jde tedy o hledani nejtésnéjSiho us-
poiadani tuhych kouli v prostoru.

Pr nejtésngjSim usporadani

kouli ve vrstvé se kazda koule doty-

b ka Sesti dalSich. Takova vrstva (A)

miaze byt bud rovnobéZzna spod-

stavou Sesterec¢né burky (obr. 4.14a)

nebo jednou z rovin prochazejicich

krychlovou plosné centrovanou buri-

kou (obr. 4.15a). Druhou vrstvu (B)

Ize umistit tak, aby se kazda jgi

\ deteroiné et oakové romisen;  KOUIE dotykala tfech kouli VISvY A o 415, Nejtesnis uspore

kouli (a), umisténi vr stev AB (b) (obr. 4.14b a 4.15b). Pro ulozeni dani v krychlové plosné centrované
miizi: celkové rozmisténi kouli (a),

tieti vrstvy kouli jsou dvé mozZnosti: ~ umisténi vrstev ABC (b)
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a) presné nad koule vrstvy A (obr. 4.14b),
b) nad mezery mezi koulemi vrstvy A, které nebyly obsazeny koulemi B, t.j. do vrstvy C
(obr. 4.15h).
U nejtésnéjSiho Sester eéného usporadani se tak vrstvy stridaji v potadi ABAB..., v krychlo-
vém plodné centrovaném nejtésnéjSim usporadani je sed ABCABC.... Struktura s nejtésngjsim
Sestere¢nym usporadanim ma primitivni buriku.

Koordina¢ni ¢isla
Pocet atomu (iontt opacného néboje) tvoricich negjblizsi okoli daného atomu (iontu) se nazyva
jeho koordinaénim ¢islem a geometricky Utvar ziskany spojnicemi stieda téchto atomua (iontt) jeho
koordinaénim mnohosténem. Primy dotyk koordinujici ¢astice sjejimi sousedy neni nutny.
Koordinace u krychlovych miizi a nejtésnéjSiho Sesterecného uspoiddani jsou zobrazeny
naobr. 4.16. Se vzrastem koordinacniho ¢isla vzrista hustota usporadani. Cim je vy&Si koordinaéni
¢ido, tim méné mista zbyva v miizi navolny prostor mezi atomy. Hustota uspoiadani v zakladni buice

1L Mo vyt

137



Hustotu usporadani p v procentech

|ze pti znalosti objemu atomu V, a

objemu buriky V ziskat podle vztahu
p = (Vu/V) - 100 (4.3)

Na zéklade geometrickych uvah Ize
odvodit naddedujici hodnoty pro hus-
toty usporadani: krychlova primitivni
burika p =52 %, krychlova prosto-
rové centrovana bunka p =68 %,

™

S

x

krychlova plodné centrovana buika
a ngtésngjSi Sesterecné usporadani
ma p =74 %.

NevysSi hustota usporédani
atomi jednoho druhu nastava
v pripadé nejtésngjSich usporadani
s koordinatnim ¢islem atomu 12.

\% iontOVyCh kryStaIeCh koordina¢ni Obrazek 4.16. Koordinaéni €isla krychlovych bunék: primitivni — 6 (a), plosné

¢ido 12 neni v dasledku elektrosta- centrovand — 12 (b) a prostorové centrovana — 8 (c). Nejtésnéjsi Sestereéné
usporadani — 12 (d)

tickych sil dosahovano. V piipadg,

Ze struktura iontového krystalu je tvorena z nejtésnéji usporaddanych aniontti (koordinagni ¢islo 8),

mezi nimiZ jsou v dutindch umistény kationty, maze hustota usporadani vsak vzrast az na 81,5 %.
Veky vliv na koordinagni ¢ida a hustotu uspoiaddani maji i velikosti atomovych a iontovych

poloméra. Goldschmidt odvodil niZze uvedenou zévislost mezi koordinacnimi ¢isly (n) a relativni

velikosti atomovych (t.j. kovovych) nebo iontovych poloméra (r), ato u v3ech prvki priblizné v téchto

pomerech

koordina¢ni ¢idon 12 8 6 4 3
relativni velikost poloméru atomu (iontu) r 1,00 0,97 0,96 0,88 0,81

Takovato zdvidost mezi atomovymi poloméry a koordinagnimi ¢isly je kvalitativné snadno
pochopitelng, jestlize s uvédomime, Ze pri rastu koordinagniho ¢ida se pritazliva sila atomu rozdéli
naveétsi pocet sousedi a vzdalenosti mezi atomy se zvétSi. Hodnoty atomovych poloméra Ize proto
srovnévat jen tehdy, kdyZ jsou atomy sdruzeny s miizovymi body v burikéch o stejnych koordinacnich
¢idech. Prepocet se obvykle vztahuje ke koordinacnimu ¢islu 12.

r

M ezimiizové polohy (dutiny) ve strukturach s nejtésnéjSim uspoiradanim

| pii nejitésnéjSim usporadani tuhych kouli v prostoru zbyva 26 % na volné mezery (dutiny).
Rozlisujeme dva druhy dutin, které piedstavuji intersticidlni polohy ve strukturach. V piipade, ze
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mezera vznikd mezi Sesti oktaedricky uspo-
f&danymi koulemi, je nazyvana oktaedricka
dutina (obr. 4.17a, 4.18a). Tetraedrické
dutiny vznikaji mezi tiemi koulemi jedné
vrstvy a jednou kouli vrstvy druhé, které
vytvaigi tetraedr (obr. 4.17b, 4.18b). Kazda
koule je v obou pripadech obklopena Sesti
oktaedrickymi aosmi tetraedrickymi dutinami.
JelikoZz mé kazda oktaedricka dutina kolem

e

74 AN G NP ot
B z a+/3 y Oll N i
] 22 10/2
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| —1 &/ LT
\%,_/: i
a b

Obrazek 4.17. Oktaedrické (a) a tetraedrické (b) dutiny v nejtés-
néj Sim Sester eéném usporadani

sebe Sest kouli, pripadana jednu dutinu jedna koule. V piipads tetraedrickych dutin nalezi kouli dve dutiny.
Na n kouli v negjtésnéjSim usporadani tedy p¥ipada n oktaedrickych a 2n tetraedrickych dutin.
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Obrazek 4.18. Oktaedrické (a) a tetraedrické (b) dutiny v krychlo-

vém plodné centrovaném (b) usporadani

DuleZitym ukazatelem je i velikost
kouli, které lze v dutindch umistit. V fadé
piipada 1ze strukturu krystalické I&tky odvodit
od nejtésnéjSiho usporadani vétSich staveb-
nich ¢astic (vétSinou aniontd), v jehoz duti-
né&ch jsou umistény ¢éastice mensi (kationty).
Nejvetsi koule umisténa do oktaedrické dutiny
u ngjtésngjSich usporadani kouli o poloméru r
ma polomér 0,414 r, v piipadé tetraedrického
usporadéni polomer 0,225 r. Objem kouli vy-

plnujicich mezery v nejtésngjSich usporadanich je ve srovnani s objemem mnohosténu tvoreného
za&kladnimi koulemi jen velmi maly (¥&dov¢ jednotky procent).

TrebaZe prostorové centrovand krychlovd m¥iz ma mensi koordinacni ¢ido (8) a niZsi hus-
totu usporadani nez mriz plodné centrovand, 1ze ji rovnéz pocitat mezi tésna usporadani. Krome osmi

kouli o poloméru r a umisténych ve vzdae-
nosti 0,866 r sousedi kazda koule jesté se Sedti
dalsimi, které lezi ve vétSich vzddenostech.
O blizkém vztahu obou téchto krychlovych
usporadani svédéi také maly rozdil v hustoté
zaplnéni prostoru (74 % a 68 %). Obdobné jako
v ngjtésngjSich uspoiadanich nachazime také
u krychlového télesné centrovaného uspoiadani
oktaedrické a tetraedrické dutiny (obr. 4.19).
Do nepravidelné oktaedrické dutiny |ze umistit
koule o velikosti 0,154 r, do tetraedrické dutiny
koule veétsi (0,291 r).
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Obrazek 4.19. Oktaedrické (a) a tetraedrické (b) dutiny
v krychlovém télesné centrovaném usporadani
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Krystaly kovi

Vétsina kovia krystaluje ve strukturéch s negjtésnéjSim usporadanim. Je to dano tim, Ze kovové
vazby maji jen velmi maly smérovy charakter a atomy kova se snazi maximalnim zptsobem vyplnit
prostor, pii¢emz dosahuji vysokych koordinagnich ¢isel. Jednim z dusledki nejtésnéjSiho usporadani
jsou napiiklad vysoké hustoty kovt. V periodické tabulce kovy d-bloku, které se nachézeji pobliz
iridia a osmia, vykazuji ngvyssi hustoty, které jsou u pevnych latek znamy za norménich podminek
teploty a tlaku. Maa smérovost vazeb dde zpasobuje, Ze nékteré kovy krystauji v zavisosti
navngjSich podminkéach v raznych usporadanich. Napiiklad Zelezo vykazuje pii zahtivani nékolik
fazovych pirechodi, kdy postupné vznikaji faze s odlisnymi krystalovymi strukturami. Obecné |ze fici,
Ze pri niZ8i teploté jsou stala nejtésnéjSi usporadani, pri vySSich teplotach se prednostné uplatiuji

M wr

struktury s niZsi hustotou usporéadani.

4. 2. 2. Sruktury molekulovych latek

Nesmérovymi vlastnostmi se mimo kovové vazby vyznacuji i van der Waalsovy interakce.
Proto vzécné plyny, jegichZz vzdgiemné interakce pii nizkych teplotéch v pevném stavu lze vysvétlit
pouze pritomnosti dabych disperznich sil, vytvérei krystalické struktury charakteru nejtésnéjSiho
usporadani.

Strukturu podobnou nejtésngjSimu  uspoiddani nachazime také u latek s viceatomovymi
mol ekulami, pokud jsou molekuly natolik symetrické, Ze se svym tvarem bliZi kouli. TéZi&e molekul
pak leZi ve vrcholech a centrujicich bodech bunék nejtésngjsiho usporddani. Molekuly kolem svych
teZis pritom mohou rotovat. Takto pii nizSich teplotéch krystaluje fada za norménich podminek
mol ekulovych plynnych I&tek, napriklad H,, CO, CH,4 a halogenovodiky.

V piipadg, Ze tvar molekul se vyrazné odliSuje od koule, slabé van der Waalsovy vazby
umozni, aby se stavebni ¢astice krystalu usporédaly tak, aby byl prostor co negjvice vyplnén. Vzniklé
tésné usporadani se vSak jiz odlisuje od nejtésnéjSiho usporddani kouli. Slozitejsi molekuly s mao
symetrickymi tvary vytvareji krystaly, které patii do nggmeéné symetrickych krystalovych soustav,
piedevSim trojklonné a jednoklonné. Z nesymetrickych a dloZitych stavebnich ¢astic nelze totiz
sestavit vysoce symetrické prostorové Utvary.

4. 2. 3. Sruktury kovalentnich latek

Struktura kovalentnich létek je v prvé radé uréena geometrickym uspotradanim kovalentnich
vazeb, které spojuji stavebni ¢astice krystalu. PoZzadavek na maximalni zaplnéni prostoru se uplatiuje
v daleko mensi mire, proto nachazime ve strukturach rizne velké dutiny.

V ptipadé, Ze atom jednoho prvku vytvéii dvé kovalentni vazby, bude v krystalické forme
vytvéiet obdobng jako tellur spirdoveé vinuté ietézce. V piipadé telluru se smérovy charakter vazeb
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projevuje Uhlem 105° (obr. 4.20). Struktury atomi s tremi kova-
lentnimi vazbami charakterizuji vrstevnata usporédani (napriklad
krystaly arsenu). Dulezitym prikladem vrstevnatych struktur je i uspo-
radani grafitu (obr. 4.21). Struktura je tvorena vrstvami Sesterecné
uspoiédanych atomi uhliku, které spojuji vazby o s hybridizaci SP2.
Zbylé orbitaly p vytvéigi delokalizované = vazby, spojujici vSechny
atomy jedné vrstvy. Delokalizace elektront 7 je pric¢inou eektrické
vodivosti grafitu ve sméru podél Sesti¢lennych cyklu. Vazba mezi
vrstvami je zprostiedkovana slabymi van der Waal sovymi silami.

Obréazek 4.20. Strukturatelluru

Predstavitelem struktury s trojrozmérnym usporadé
nim stavebnich ¢égtic je krystal diamantu (obr. 4.11). Atomy
uhliku vytvéreji za vyuZiti jednoho s a tii p orbitala Gtyii
kovalentni vazby o (hybridizace SP®). KaZdy atom uhliku
ma proto ve strukture ¢tyfi neblizsi sousedy ve vrcholech
pravidelného tetraedru. Vznik4 tak prostorova sit” pevnych
kovalentnich vazeb, kterd diamantu udili charakteristické
fyzikani a chemické vlastnosti.

Obréazek 4.21. Strukturagrafitu

4. 2. 4. Sruktury latek s vodikovymi vazbami

Vodikové vazby maji pievazné iontovy charakter. Atomy vodiku s pievazujicim kladnym
nabojem vSak musi pristupovat k elektronegativnim atomam ve sméru, ktery je dan polohou jegjich
volnych elektronovych péara. Vazba ma proto vyrazné smérovy Ucinek. Intermolekularni vodikové
vazby maji proto vétSinou rozhodujici vliv na usporadani krystalickych latek. Molekuly se orientuji
takovym zpisobem, aby sit’ vodikovych vazeb byla co nerozsdhlgsi. V pevném stavu proto
pozorujeme vzajemné propojeni aniontd kyselin a soli av krystalohydrétech molekul vody do fetézca,
vrstevnatych i trojrozmérnych usporadani, které ovliviuji fadu vlastnosti téchto latek. Prikladem
uplatnéni vodikovych vazeb ve struktuie pevné létky jei led (obr. 3.49).

4.2.5. Sruktury iontovych latek

V predchézgjicich kapitolach jsme vidéli, Ze struktury krystalti kovi jsou urceny tendenci
stginych atomia k maximanimu vyplnéni prostoru. O strukturach kovalentnich krystali rozhoduje
geometrie kovalentnich vazeb. V pripadé iontovych krystali hrgji dalezitou Glohu elektrostatické
interakce opacné nabitych iontd, které se snaZi pritdhnout do své blizkosti co ngjvice opa¢né nabitych
cédtic.
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Oproti krystalim kova se struktury iontovych slou¢enin vyznacuji nizsimi koordinaénimi ¢idly.
V piipadé kovalentnich krystalt vSak rozdil v koordinagnich ¢islech neni patrny. O zafazeni krystalu
mezi iontové latky rozhoduje shoda jeho viastnosti s vysledky, které Ize ziskat na z&kladé vypoctu
za vyuziti iontového modelu vazby v pevnych latkach. Tato predstava vychazi z porovnani elektro-
statickych sil vyvolanych nahromadénim opa¢né nabitych kouli a odpudivych sil, které vznikaji
v dasledku kontaktu zaplnénych elektronovych obalt iontt. V piipadé, Ze termodynamické vypocty
vlastnosti pevné latky ziskané na zaklad¢é tohoto modelu souhlasi s experimentanimi vysledky, latka
muZe byt zarazena mezi iontové krystaly.

Ngjdiive vénujme pozornost nékterym znakam, které rozhoduji o usporédani ionta v pevnych
latkach. Pri predstaveé o ngjtésnéjSim usporadani kulovych ¢agtic jde piredevsim o velikost ionti a roz-
dilnost jejich naboje.

lontové poloméry

J

Vyznam pojmu iontovy polomér piindSi fadu probléma, které vychézeji z ngjednoznacnosti
pii déleni vzddenosti mezi ngbliZSim kationtem a aniontem ve struktuie. NejjednodusSim zptisobem,
jak tento problém lze reSit, je vybér jednoho Siroce rozsireného iontu, k jehoZz poloméru lze pak
vztdhnout poloméry ostatnich iontii. Nejéastsji se pouZiva anion O, ktery vytvéti vazbu s velkym
poctem prvka. Tento ion navic patii mezi tzv. tvrdé ¢astice a je proto minimalné deformovan piso-
benim vngjSiho elektrického pole. VétSina publikovanych soubord iontovych poloméria je zaloZena
na poloméru r(O*) = 140 pm. V n&kterych pifpadech se vak vychazi z poloméru odvozeném
Goldschmidtem r (O*) = 132 pm. Pro strukturni Gvahy (napiiklad velikost parametrii zakladni miize)

jevzdy nutné vychézet ze souboru poloméri odvozenych od stejného zakladu.
Dalsi problém pii pouZivani iontovych polomeéra piinési jejich zavislost na koordinacnim ¢isle.
Pri poklesu koordina¢niho ¢isla klesa i velikost iontt, a to v pomérech, které odvodil Goldschmidt
(vizkap. 4.2.1). Proto jsou ve vétSing tabulek uvadéné iontové polomeéry doplnény koordinatnim
¢idem nebo piepocitany na koordinacni ¢islo 6. V tabulce 2.8 jsou uvedeny iontové polomery
sprislusnymi koordinacnimi ¢isly ziskané na zakladé vyhodnoceni rentgenostrukturnich dat velkého
poctu sloucenin, predevSim oxida a fluoridi. Na zaklade uvedenych hodnot |ze odvodit obecné trendy,
které iontové polomeéry vykazuji:
1. Ve skupinach prvka periodické soustavy seiontoveé polomery zvétsuji s protonovymi ¢igly:
Li* < Na" < K" <Rb" < Cs" nebo F <ClI" <Br <I°
(pouze omezeny narust pozorujeme v dusledku lanthanoidové kontrakce mezi nejtézsimi
ionty prechodnych kovti).
2. Polomery ionti stejného ndboje se zmensuji v periodéach:
ca* > Mn** > Zn*
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3. V piipadé, Ze ion vytvaii okoli s raznymi koordinagnimi ¢igly, jeho polomér se zvétduje
s rustem koordinace v poiadi:
4<6<8<10< 12

4. Tvori-li atom vice kationti, jeion s ngjvétsim nabojem ng mensi:
Fe* > Fe™*

5. Poloméry iontu lanthanoida se s rostoucim atomovym ¢islem mirné zmen3uji.

Koordinaéni ¢isla

U iontovych doucenin, které jsou tvoieny vzdy neiméné dvéma raznymi prvky, musime
uvaZovat vice koordinacnich ¢isel. U struktur podvojnych (binarnich) slou¢enin typu ABn, je tieba
rozliSovat dvé koordinatni ¢isda: na (udévajici pocet atomi nebo ionta nejblizsich k iontu A) a koordi-
natni ¢islo ng (pocet atomi nebo iontd neblizSich k iontu B). V podvojnych douceninach AB jsou
koordinaéni ¢ida n, a ng obou iontd stejnd, u doucenin A,B pro koordinatni ¢ida plati 2n, = ng.
U potrojnych (ternérnich) sloucenin je nutné zavést koordinacni ¢idatii.

Tabulka4.5. Vztah mezi velikosti poméru kationtu a aniontu ajeich vzajemnou koor dinaci

Pomér poloméra
kationtu a aniontu
[

Zpisob K oordinaéni

) 9 . Znazornéni
koordinace ¢ido kationtu

< 0,155 linearni 2

0,155 az 0,255 trojuhel nikovy 3

ctvercovy 4

0,414 &z 0,732

oktaedricky 6

0,732 az 1,000 krychlovy 8

0,255 a2 0,414 tetraedricky 4 %
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Koordinaéni ¢idla iontovych krystali vyrazné zévisi na iontovych polomérech. Podminkou
stability krystalt je vzgemny dotyk kulovych oblasti ionti opa¢ného ndboje. JestliZe se anionty, které
jsou ve vétSing pripadi vetsi nez kationty, spolu dotykaji, vytvérgi dutiny. V piipadé, Ze se kation
diky své velikosti miize v duting volné pohybovat, bude struktura nestabilni. V tomto piipadé se totiz
sniZi elektrostaticka interakce opacné nabitych iontd, zatimco ¢astice se stenymi ndboji (anionty)
zastanou v dotyku. Dojde proto k preskupeni iontt, které povede ke struktuie s nizSim koordina¢nim
¢idem. Pripustné velikosti dutin, které I1ze Zjistit na zakladé geometrickych Uvah a vyjadtit jako pomer
polomeéra kationtu a aniontu, jsou uvedeny s prislusnymi koordina¢nimi ¢idly v tab. 4.5. Pouze u koor-
dinacnich ¢isel 1 a2 mohou byt poloméry kationtt a anionta libovolné. Na druhé strané ani pii stejné
velikosti kationti a anionti nenach&zime u iontovych krystali koordinagni ¢islo 12, které odpovida
nejtésnéjSimu usporddani. Takovato struktura neni vyhodna z hlediska elektrostatickych sil, nebot’
uvédi do kontaktu velky pocet iontt se stejnym nabojem, jgjichz odpuzovani vzniku latek zamezuje.

Pomer polomert ionta |ze vyuZit k predpovédi usporédani ¢astic v krystalu v mnoha pripadech,
piestoZe velikosti iontt jsou nejednotné a méni se s koordinacnimi ¢isly. Nejspolehlivéjsi predpovedi
jsou u komplexnich fluoridi av pripadé soli oxokyselin s vyznamnym piispévkem iontové vazby mezi
kationy a aniony. Negjvétsi rozdily naopak nalézame u jednoduchych struktur, piedevsim halogenida
alkalickych kova aoxidi kova akalickych zemin.

Stabilita iontového krystalu

Kritériem stability krystalové struktury a termodynamickym kritériem rozhodujicim o tom,
kterd z moznych struktur vznikne, je Gibbsova volna energie odpovidgjici vzniku krystalu

M*(g) + X () —> MX(9 AG® = AH° - TAS® (4.4)

Jestlize AG° mé zapornéjSi hodnotu pro pripad vzniku struktury A nez B, pak piechod ze struktury B
do struktury A je samovolny a za normalnich podminek se bude prednostné tvorit struktura A.

Proces vzniku struktury z plynnych iontt je tak exotermicky, Ze v blizkosti pokojové teploty
mizeme piispévek entropie zanedbat. Diskuse o termodynamickych vlastnostech krystalti se proto
zamgruje na miizkovou energii AH®. Struktura, jgjiz vznik je doprovazen nejvétSim uvolnénim tepla
je negjstabilngjsi a vykazuje nejsilngjsi vazebné interakce. MiiZzkové energie, vypocitané z Bornova-
Haberova cyklu, zavisi na péti experimentdinich parametrech, z nichz zvlasté elektronové afinity
ngjsou stanoveny zcela piesné. Proto se hodnoty miizkovych energii, z nichz nékteré jsou uvedeny
v tabulce 3.15, nékdy mirné odlisuji od hodnot vypogitanych z termodynamickych dat.

Potencialni energie krystalu

Pro posouzeni, zda se v krystalu rozhodujicim zpasobem uplatiiuji iontové interakce, je
mozné na zakladg teoretickych Uvah o interakcich mezi ionty vypocitat potencidni energii krystalu.
PFi vypoctu je nutné uvazovat nékolik energetickych prispévki. K prispévkim, které snizuji vyslednou
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hodnotu energie systému (zvy3uji jgi zdpornou hodnotu)
patii elektrostatické interakce mezi opacné nabitymi ionty
a van der Waalsovy disperzni sily. Proti témto vazebnym
interakcim puasobi odpudivé sily, které jsou vyvolavany

\
1

prekryvem uzavienych elektronovych vrstev iontd. odpudivé sily
Vydedna zavislost potenciani energie krystalu na vzda
lenosti dvou sousednich opacné nabitych ionta je uvedena
na obrézku 4.22. Odpudivé interakce pasobi pti velmi
malé vzdaenosti ionta a jgich vzrast je velmi strmy.
Minima potencidni energie dosahuje krystal v okamziku

\
\/
\

Potencialni energie

rovnovazny stav

N\

vyrovnani pritazlivych a odpudivych sil. Tomu také
odpovida rovnovazna meziiontova (vazebnd) vzdaenost |. !
Potencidni energii rovnovédného stavu lze vypocitat

zavyuziti Bornova-M ayer ova vztahu Obrazek 4.22. Prispévky potencidlni energie
) v iontovém krystalu v zavisosti na meziiontové
NA QA QB €

| * vzdalenosti x
V222" - )A, (4.5)
4r g,l I

kde Qa, Qg piedstavuji ndboje ionti al* konstantu (34,5 pm). Usporédani ionta ve struktuie (symetrii
miize) charakterizuje Madelungova konstanta A, kterd nezavisi na meziiontovych vzdaenostech.
Hodnoty Madelungovych konstant nékterych predstavitelt iontovych krystalii jsou uvedeny v tab. 4.6.

Tabulka4.6. Madelungovy konstanty

strukturni typ A strukturni typ A
CsCl 1,763 TiO, 2,408
CaF, 2,519 ZnS (sfalerit) 1,638
NaCl 1,748 ZnS (wurtzit) 1,641

Pri T=0, kdy nemusime uvaZovat piispévek kinetické energie, odpovida zaporna hodnota
potencidni energie vypocitana podle vztahu (4.5) miiZzkové energii. Porovnani vypocitané miizkové
energie s hodnotami ziskanymi na zakladé Bornova-Haberova cyklu ukazuje, jak velky prispévek
piedstavuji v krystalu iontové sily. Nejlepsi shody |ze nalézt v pripadg, Ze rozdil elektronegativit
neutralnich atomu je vétsi nez 2. V téchto pripadech Ize k popisu struktur pIné vyuZit iontovy model
krystalu. Pri rozdilu eektronegativit mensim nez 1 se prednostné v krystalu uplatiuji kovalentni vazby.
Kritérium elektronegativity vSak neuvaZzuje Ulohu tvrdosti ionta (viz kap. 2.3.4). Proto nelze jedno-
znaéné rozhodnout, zda je to elektronegativita atomt nebo tvrdost ionti, co rozhoduje o vysledném
charakteru vazby v krystalu iontového charakteru.
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VyuZziti mirizkovych energii

Bornav-Mayeriv vztah ukazuje, Ze se mrizkova energie pro dany typ struktury (dano kon-
stantou A) s vyrazné iontovou vazbou zvySuje s rostoucim nabojem ionti Qa a Qg a s klesgjicimi
meziiontovymi vzdalenostmi v krystalu (I). Zmeny energie krystali se v anorganické chemii ¢asto
vyjadiuji elektrostatickym parametrem, &:

&= Qa-Qe/l (4.6)

Velikost elektrostatického parametru atim i miizkové energie se Siroce projevuiji v nekterych vlastno-
stech iontovych krystalt, napriklad:

1. velké kationty stabilizuji ve struktuie velké anionty. Z toho davodu se s rostouci velikosti
kationtu zvy3uj e teplota rozkladu teplotné nestalych sloucenin (napiiklad uhlicitana).

2. cédtice svysokymi oxidacnimi ¢isly jsou stabilizovany malymi anionty. ZvI&sté fluoridovy
anion ma v porovnani s ostatnimi halogenidovymi anionty vysokou schopnost stabilizovat
vySSi oxidacni ¢idakovi.

3. douceniny s velkym rozdilem ve velikosti iontu jsou vétSinou rozpustné ve vodg. Ve vodé
se naopak nejhtike rozpoudtéji slouceniny, jejichz ionty maji blizké polomery.

4. 2. 6. 1zomorfie a polymorfie | atek

Slouceniny téhoz stechiometrického typu, obsahujici ¢astice s podobnym pomérem velikosti
stavebnich ¢astic a poutané z hlediska smérovych vlastnosti vazbami obdobného charakteru, mivaji
dosti ¢asto blizké nebo prakticky stejné strukturni usporadani. Létky, které krystaluji v téZe krystalove
soustavé a maji rozmérové velmi podobné zakladni burnky, v nichZ jsou stavebni jednotky usporadany
tymz zpasobem, nazyvame izomor fni (stegjnotvaré).

Z&ladni vlastnosti izomorfnich latek je schopnost vytvéret smésné krystaly, pripadné jsou
schopné tzv. prerastani. Smésné krystaly vznikaji tak, Ze se z roztoku nebo taveniny dvou latek
vylucuji krystaly jednoho typu, obsahujici dvé slozky v proménném a nestechiometrickém zastoupeni.
Pri prerastani krystal jedné latky, po ponoieni do nasyceného roztoku druhé latky narasta dal pii za-
chovani pavodniho tvaru.

Izomorfni krystaly musi mit déle podobné fyzikalni vlastnosti, naptiklad &épnost, elektrickou
atepelnou vodivost, tepelnou roztaznost a optické vlastnosti. Proto nemtizeme zaradit mezi izomorfni
latky vSechny slouceniny, které napriklad krystaluji v krychlové soustavé.

Typickymi predstaviteli izomorfnich latek jsou nekteré sirany. |zomorfni jsou napiiklad skalice
— MgS0, - 7H,0, NiSO,-7H,0, ZnSO,-7H,0O a MnSO, - 7H,0, dde kamence — podvojné sirany
obecného dozeni M,'M"(S0,),-12H,0. Jiné izomorfni fady tvoii souceniny Rb,SO, Cs,SO,
AQ,S0,, TI,SO, a krystay KH,PO,, KH,AsO,, NH4H,PO,, RbH,PO, a CsH,PO,. Podedni fada je
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zajimava tim, Ze morfologie krystalu zistava zachovéna jak pii zameng kationti (K* za NHz), tak
aniontt (H,PO, za H,ASQy).

Latky, jgichz krystaly mohou mit raznou strukturu pii stejném sloZeni se nazyvaji polymorfni.
Jgjich jednotlivym formam, které se li&i parametry a uspoiradanim zékladnich bungk i vnéjSim tvarem
krystali, se fikd modifikace. Vykazuje-li polymorfii prvek, nazyva se tento jev alotropie a modifikace
prvku se jmenuji alotropické modifikace. Razné polymorfni modifikace jedné a téze I&ky (prvku)
oznatujeme zpravidla «, f, y apod. Teplota, pti niz je stabilni faze «, je obvykle niZsi nez teplota
odpovidgjici fazi S.

Existence vice modifikaci téZe laky je vyvolana raznymi fyzikané chemickymi podminkami
jejich vzniku (teplota, tlak, zpasob tepelného a mechanického zpracovani, charakter okolniho prostiedi).
Fyzikalni vlastnosti polymorfnich modifikaci jsou nehledé na jgich stejné chemické sloZeni casto
velmi razné; stupei odliSnosti zavisi ve vétsi nebo mensi miie natypu struktury.

Ke zméndm ve vnitfnim usporadani néekterych krystalickych latek dochézi tehdy, kdyz se
se zmeénou fyzikdnich podminek, jmenovité se zménou teploty, méni i vyhodnost struktur z hlediska
termodynamickych zakonitosti. Kazda krystalova struktura je energeticky stabilni za urcitych podmi-
nek, v ur¢itych rozmezich teploty a tlaku. Zmeéna téchto podminek miZe vést vlivem odpovidajiciho
pierozdéleni strukturnich jednotek ke zmeéné struktury. Pri dosaZeni urcité teploty, tzv. bodu zvratu,
se jedna modifikace preméni ve druhou, méni-li se teplota opacnym smérem, muzZe dojit pii zhruba
stejné teploté k ndvratu latky k pavodni struktuie. Takovato oboustranné uskutecnitelna preména byva
oznatovana za enantiotropni. Rychlost, jakou se transformace modifikaci uskuteciiuje, zavisi na veli-
kosti energeticke bariéry, kterd obé formy oddéluje. Je-li bariéra vysoka, je preména velmi zpomalena
nebo znemoznéna, ¢ehoz prikladem je diamant, ktery by se mél za normalnich podminek samovolné
menit na grafit.

Premeny |&tek vyvolané zvysenim tlaku obecné vedou ke vzniku krystalickych forem s vy3SSimi
koordina¢nimi ¢idy, t.j. k hustSim modifikacim. V ptipadé prvku faze vznikajici pti vySSich tlacich
nabyvaji ngjéastéji struktury téz8iho prvku téZe skupiny periodické soustavy. Napriklad uhlik ziskava
strukturu kiemiku, kiemik strukturu cinu, tellur strukturu polonia. Pri zvySeni teploty je naopak
kone¢na modifikace charakteristickd nizSi hustotou a menSim koordina¢nim ¢islem. Dobrym
prikladem je chlorid cesny, jehoZ usporadani prechézi pri teploté 445 °C na strukturni typ chloridu
sodného.

Prikladem polymorfniho chovani prvka jsou alotropické modifikace siry, uhliku, fosforu a rady
kovi, predevSim Zeleza, cinu, zirkonia, titanu, thallia a nékterych lanthanoidu.

4.2.7. Zakladni strukturni typy krystalii

Dosavadni zkuSenosti ukazuji, Ze dosud znamé krystalové struktury spadaji do nevelkého poétu
prostorovych grup. Struktury odpovidajici témto prostorovym grupam povaZzujeme za typické pro pii-
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sludné slouceniny. VSechny krystaly, které maji stejné relativni rozlozeni atoma, ionti nebo molekul
v z&kladnich bunkach, patii ke stejnému strukturnimu typu a nazyvame je izostrukturni latky.
Je obvyklé, Ze se strukturni typy oznacuji nazvem minerdu nebo vyznacné latky téZe struktury.
V dal§i ¢asti uvadime charakteristiku nékterych dalezitych strukturnich typa v téidéni podle stechio-
metrického doZeni latek.

Struktury prvki

Méd’ (Cu)
Prostorova grupa Fm3m, zakladni buiikou je plosn¢ centrovana krychle, motiv struktury tvori

jeden atom, pocet vzorcovych jednotek 4, koordinagni ¢islo n = 12 (obr. 4.16b). Stejny typ struktury
maji také Ag, Al, a-Co, -Co, y-Fe, Ni, Pb, Pd, Pt, Rh, Th, Ir, La, Sr.

Hor¢ik (Mg)

Prostorova grupa P6s/mmc, nejtésnéjsi Sesterecné usporadani, motiv struktury tvori dva atomy,
pocet vzorcovych jednotek 2, koordinacni ¢ido n = 12 (obr. 4.16d). Ve strukturnim typu hotciku
krystaluji ddle Cd, Ba, a-Co, Be, Os, Re, Se, a-Ti, a-Tl, Zn.

Wolfram (W)

Prostorova grupa Im3m, zakladni buiikou je prostorové centrovana krychle, motiv obsahuje
jeden atom, pocet vzorcovych jednotek 2, koordinacni ¢islo n = 8 (obr. 4.16¢). Stejnou strukturu maji
I chrom acesium.

a-Polonium (a-Po)

Prostorova grupa Pm3m, zakladni buiika je primitivni krychlové, motiv obsahuje jeden atom,
pocet vzorcovych jednotek 1, koordina¢ni ¢islo n = 6 (obr. 4.16a). V tomto strukturnim typu za labora
torni teploty nekrystaluje Zadny jiny prvek.

Diamant

Prostorova grupa Fd3m, zékladni buiika je krychlova plosng centrovand, zékladni motiv
obsahuje dva atomy, z nichz kazdy je obklopen ¢tyfmi sousedy ve vrcholech tetraedru (obr. 4.11).
Pocet vzorcovych jednotek 8, koordinacni ¢ido n = 4. Stegin¢ krystaluji i nejdaleZitejsi elementarni
polovodice Si, Ge, a-Sn.

Gr afit

Prostorova grupa P6s/mmc, motiv obsahuje 4 atomy, pocéet vzorcovych jednotek 4, koordinagni
¢ido n = 3. Usporadéani vrstev je zigimé z obr. 4.21. Vrstvy atomi uhliku jsou ve sméru Sesticetné osy
vazany slabymi van der Waalsovymi silami. Fyzikdni vlastnosti grafitu ve sméru této osy se vyrazné
odlisuji od sméru na osu kolmého.
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Struktury slouéenin typu AB

Chlorid sodny (NaCl)

Obréazek 4.23. Struktura NaCl

Chlorid cesny (CsCl)

Prostorova grupa Pm3m, motiv struktury obsahuje jednu

Prostorova grupa Fm3m, motiv obsahuje 1 vzorcovou jednotku,
pocet vzorcovych jednotek v zakladni buice 4, koordinacni ¢islo Na
n=6 a Cl n=6. Strukturu |ze popsat jako dvé krychlové plosné cen-
trované buriky obsazené ionty Na“ a Cl, které jsou navzajem posunuty
o polovinu délky hrany z&kladni bunky (obr. 4.23). Uspoiadani typu
NaCl méa velké mnozstvi sloucenin, napt. halogenidy AgBr, AgCl,
AgF, KBr, LiBr, NaBr, RbBr, KCI, KF, KI, oxidy TiO, MnO, FeO,
NiO, nitridy a karbidy piechodnych kovi. K typu NaCl patii i stechio-
metricky dloZitéjsi douceniny, v nichZ jsou miizové body nahrazeny
slozitymi ionty pfibliZzné kulového tvaru.

vzorcovou jednotku, pocet vzorcovych jednotek v zakladni bunce 1,
koordinatni ¢ido Cs n=8 a Cl n=8. Struktura je tvoiena dvéma
burikami, primitivni krychlovou kationtd a primitivni krychlovou
anionti. Buiiky jsou oproti sobé posunuty o polovinu délky télesové
Uhlopticky zé&kladni bunky (obr. 4.24). Struktura typu CsCl je
vyhodnd piedevSim pro iontové souceniny, nebot uvadi kazdy
z iontt do primého kontaktu s osmi ionty nesoucimi opacny néboj.
Tuto strukturu maji nekteré chloridy, bromidy a jodidy velkych

Obréazek 4.24. Struktura CsCl

kationtt (napriklad CsBr, Csl, TICI, TII).

Sfalerit (a-ZnS)

Prostorova grupa F43m, motiv obsahuje 1 vzorcovou jednotku, pocet vzorcovych jednotek
v zékladni bunice 4, koordinatni ¢ido Zn n=4 a S n=4. Strukturu tvoii dvé plodné centrované

Obréazek 4.25. Struktura sfaleritu

krychlové miiZze. MtiZzové body jedné z nich jsou obsazeny atomy Zn,
druhou miiz vytvargji atomy S. M¥iZe jsou vzgjemné posunuty ve sméru
télesové uhlopricky o ¢tvrtinu jeji délky (obr. 4.25). Struktura tohoto
typu se vyskytuje u sloucenin, ve kterych atomy uprednostiuji z va-
zebnych nebo stérickych davodi tetraedrickou koordinaci a jejichz
vazby nemaji vyrazné iontovy charakter. Mezi slouéeniny této struk-
tury patii vSechny halogenidy stiibrné, MnS, CdS, HgS, MnSe, ZnSe,
CdSe, HgSe, dale nekteré fosfidy atelluridy.
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Wurtzit (8-ZnS)

Zn

Prostorova grupa P6;mc, motiv obsahuje 2 vzorcové jednotky,
pocet vzorcovych jednotek na zékladni bunku 2, koordinagni ¢islo Zn
n=4 a S n=4. Z&ladem struktury je Sestere¢nd bunka s tetra-
edrickou koordinaci stavebnich jednotek. Od struktury sfaleritu se li&i
pouze polohou tetraedrii (obr. 4.26). Usporédani miize vyhovuje
na rozdil od sfaleritu doucenindm s vySSim podilem iontové vazby.
Krystaluji tak nékteré oxidy (BeO, ZnO), sulfidy, selenidy atelluridy

Obrazek 4.26.  Strukturawurtzitu (Zn”, Mn'", Cd”) anitridy (AI”', Ga'", In”').

Nikelin (NiAs)

Prostorovad grupa P6s/mmc, motiv obsahuje dvé vzorcové
jednotky, pocet vzorcovych jednotek v buiice 2, koordinacni ¢islo Ni
n=6+2 a As n=6. Zakladem struktury je deformované nejtésngjsi
Sestere¢né uspoiddani  aniontia, ve kterém atomy Ni  obsazuji
oktaedrické dutiny (obr. 4.274). Atomy As leZi v t&Zisti trigondnich
prizmat, znichz kazdé je tvoreno Sestici atomu Ni (obr. 4.27b).
Na atomech niklu je koordinovano Sest atomti As (obr. 4.27¢), ale také
dvaatomy Ni. Do kontaktu se tak dostavaji atomy stejného prvku, coz
vyhovuje douéeninam uplatiujicim kovovou vazbu. Strukturu
nikelinu nalézame u binarnich slou¢enin kovi nebo kovi s metaloidy,
napiiklad CoAs, MnAs, FeAs, NiGe, PdGe, IrGe, PdSn, AuGa,
CrSb, CrTe.

Struktury slouéenin typu AB»

Fluorit (CaF,)

Obréazek 4.27. Struktura nikelinu

Prostorové& grupa Fm3m, motiv obsahuje 1 vzorcovou jed-

Obréazek 4.28. Struktura fluoritu

notku, po¢et vzorcovych jednotek na zakladni buriku 4, koordinagni
¢ido Can =8 akF n=4. Struktura je tvorena rozsitenou krychlovou
ploSné centrovanou buinkou Kkationtt, jeiz vSechny tetraedrické
dutiny jsou obsazeny fluoridovymi anionty (obr. 4.28). Strukturni typ
fluoritovy nachazime u latek se stechiometrii AB, tehdy, kdyZz
kationtova ¢ast douceniny A je relativné vétsi nez ¢ast aniontova,
coz nebyva beézné. Krystaluji tak napriklad fluoridy BaF,, CdF,,

HgF,, SnF,, PbF,, SrF,, nékteré oxidy lanthanoidi a koordinaéni
slouceniny, jgichz velke kationty a malé anionty obsazuji piislusné miiZzové body.
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Slouceniny se stechiometrii A,B mohou rovnéz odpovidat miizim typu fluoritu, aviak svyme-
nénou Ulohou kationtt a aniontd. Strukturni typ se nazyva antifluoritovy. Vyskytuje se napiiklad
u oxidi, sulfidi a selenidi mensich kationtt lithnych, sodnych a draselnych.

Rutil (TiO,)

Prostorova grupa P4,/ mmm, motiv obsahuje dvé vzorcové
jednotky, pocet vzorcovych jednotek v zékladni bunce 2, koordina¢ni
¢ido Ti n=6 a O n=3. Struktura je také prikladem negjtésngjsiho
Sestereného uspoirddani anionti, ve kterém kationty obsazuji pouze polo-
vinu oktaedrickych dutin. Vydedkem je ¢tveretné uspoiadani (obr. 4.29).
Na atomech Ti jsou oktaedricky koordinovany skupiny atoma kysliku,
a naopak kazdy atom kydliku leZi ve stiedu rovnostranného trojuhel nika
atoma Ti. V rutilové struktuie krystaluje fada fluoridt (MgF,, Mnk,
Obrézek 4.29. Strukturarutilu FeF,, CoF,, NiF,) a oxidia (VO,, NbO,, CrO,, MoO,, MnO,, ReO,,

0s0,, SNO,, PO, TeO,).

Struktury slouéenin tvorené vice nez dvéma riaznymi atomy

Perovskit (CaTiOs)

Prostorova grupa Pm3m, motiv obsahuje jednu vzorcovou jed-
notku, pocet vzorcovych jednotek na zékladni bunku 1, koordinagni
¢ido Can=12 aTi n=6. Strukturu predstavuje jednoducha krych-
lova buiika iontt Ca?*, kterd je zasunuta do stejné buiky ionté Ti**,
a to tak, Ze vrcholy zé&kladnich bungk jedné miize leZi ve stiedech
bunék druhé miize. V poloviné hran miiZe tvorené atomy titanu jsou
umistény kyslikové atomy (obr. 4.30). Struktura perovskitu neobsahu-
je zadné komplexni (kyslikaté) anionty, protoZe kazdy atom vapniku
sousedi s dvanacti stejné vzdaenymi atomy kysliku a atomy titanu
maji kyslikovych sousedt Sest. Proto vSechny latky o stechiometrickém slozeni ABC; (kde C je kydlik),
které krystaluji obdobn¢ jako perovskit, je nutno povazovat za podvojné oxidy. Patii k nim SrTiOs,
BaTiOs, CuzZnO;, BaZnO; a SrSnO;. Je zajimavé, Ze se perovskitové strukture blizi i usporddani K103
anékterych obdobnych latek, které jsou tvoreny charakteristickymi oxoanionty.

Spinel (MgAl;0,)

Prostorova grupa Fd 3m, motiv obsahuje 2 vzorcové jednotky, pocet vzorcovych jednotek na za-
kladni bunku 8, koordinacni ¢iso Mg n=4 a Al n=6. Z&klad struktury, ktera je spiSe komplexem,
vytvaii krychlové plosné centrované usporadani atomt kysliku. Pri obecné formulaci vzorce AB,O,
atomy A pak obsazuji osminu tetraedrickych a atomy B polovinu oktaedrickych dutin (obrazek 4.31).
Tyto normalni spinelové struktury (usporddani MgAl,O,4) vykazuji douceniny stiikrét kladné nabitymi

Obrézek 4.30. Struktura perovskitu
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kationty B*. Takovou strukturu maji napiiklad slou-

geniny MgMn,0O,, Co'Co'0, (tj. Cos0,) a FeAl,O,. ®; A}—
Kromé rozloZeni kationti A v tetraedrickych a kationtii B i i

v oktaedrickych dutinach jsou znama také usporadani >

I
inverzni, kdy oktaedrické polohy jsou obsazeny dvéma |
druhy kationtd (A a B), zatimco polohy tetraedrické
obsazuji pouze kationty B. Takovy typ struktury se da
nézorn¢ vyjadiit vzorcem B(AB)O,. K inverznim spi-
nelam patii napiiklad Fe'Fe)'O, (tj. Fe;0s), NiFeO,,
Zn,TiO, aCo,Sn0O,.

Qo eA eB

Obrézek 4.31.  Struktura spinelu

4. 2. 8. Tuhéroztoky a intersticialni slouceniny

Tuhy roztok (technologicky nazev dlitina) je zvlastni (samostatna) faze, obsahujici alespori
amiiZzové parametry (velikosti zékladnich bunék) uréuje chemické dlozeni fézi. Nahrazenim nékterych
atomi v z&kladni struktuie jinymi atomy s priblizné stejnymi rozméry a blizkou elektronegativitou
vznikaji substituéni tuhéroztoky. Atomove poloméry slozek tuhého substitu¢niho roztoku se nesméji
navzgjem lisit vice neZz o 10—15 %. Navic musi sloZky krystalovat ve stejné miizi. Uvedené podminky
splnvji napiiklad Cu a Au nebo Ag a Au. Obdobn¢ byla dokonald misivost a tim i vznik smésnych
krystalti (viz kap. 4.2.6) pozorovana u NaCl a AgCl (rozdil ve velikosti kationti 15 %) nebo u olivini
M@,SiO, a Fe,SiO,, kde rozdil mezi velikosti kationta ¢ini pouze 8%. V piipadé NaCl a KCl (rozdil
ve velikostech kationtti 36 %) se smésné krystaly za normdénich podminek nevytvérei.

UloZenim atomi rozpusténé latky do intersticidnich poloh rozpoustédia, které odpovidaji
mezeram v jeho krystalové miiZi, vznikaji intersicialni tuhé roztoky. Prikladem je rozpou&téni
nekova s malymi atomovymi poloméry (H, B, C, N, O) ve strukturach prechodnych kova (Cr, Fe, Ni).
Pritom dochézi k expanzi zékladnich bunék rozpoustédia. Technicky dileZité jsou intersticiani tuhé
roztoky uhliku v prostorové a plodné centrovaném usporadani Zeleza (ferit a austenit).

JestliZe se pri rozpousténi atoma (napiiklad H, B, C, N) nezachovava puvodni prostorova miiz
rozpoudtédla, dostaneme misto intersticianiho tuhého roztoku inter sticialni douéeninu. Jgjich struk-
tury jsou vytvoreny:

a) z kovovych atomi A uspoiadanych ve struktuie odlisného typu neZz krystaluje samotna

(cistd) dozka A,

b) z malych nekovovych atomi B obsazujicich oktaedrické nebo tetraedrické dutiny kovové
strukury. Zptasob obsazeni dutin piitom zavisi na uspoiéddani kovovych atomi a poméru
polomért atomi A a B. Prikladem intersticianich slou¢enin jsou naptiklad ZrH, TiH, TiC,
ZrC, VC, NbC, WC, Cr;N, FeN, TaC, FesC.
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Dal&im piikladem struktur tuhych l&tek jsou intermedialni faze. Jgich strukturu uréuji rozdily
ve velikostech z&kladnich slozek (atomi A a B), elektrochemickych potencidech a elektronovych
konfiguracich. Za ur¢itych podminek 1ze intermedidni faze oznagit inter metalickymi slouéeninami.
Prikladem této skupiny tuhych latek jsou CusZng, CugAlys, MgCu,, MgNi,, AgHg, Mg,Pb.

4.2.9. Krystaly srealnou strukturou

Dosud jsme krystalovou strukturu povazovali za idedné periodickou, se zakladnim motivem,
ktery se pravidelné opakuje ve trech smérech. Redlna krystalova struktura je vzhledem k idealizované
predstavé uréitym zptsobem poruSena. Za poruchu idedni krystalové struktury povaZzujeme kazdou
odchylku od dokonalé periodi¢nosti. V zavislosti na koncentraci poruch ve struktuie se vyznamng
meéni i vlastnosti krystalu.

Z geometrického hlediska Ize poruchy (defekty) idedlni krystalové struktury rozdélit prede-
v3&im na bodové a ¢arové.

Bodové poruchy O O O

Bodové poruchy v krystalové strukture nal ézame tehdy, kdyz O O O
a) chybi atom (ion) na misté, které ma byt v idednim O O
usporadani obsazeno, O O O
b) v misté, které je v idednim pripadé ve struktuie neobsazeno, O O O
je nadbytec¢ny atom (ion). O O O
Poruchy prvniho typu se nazyvaji vakance a oznacuji se jako Schottkyho =Na' O =Cl
poruchy. Vznikaji naptiklad tak, Ze pti vysokych teplotach opusti nékte- Obrések 432, Piklad Schott.
ré atomy svou f&dnou polohu a difunduji na povrch krystalu (obr. 4.32). kyho poruchy krystalové m¥ize

W

Céroveé poruchy

Vyrazné odchylky nekterych experimentalng zjiste-
nych vlastnosti (pevnost v tahu) od teoretickych hodnot
zpusobuji u kova tzv. hranové poruchy, kdy jedna
ze svidych vrstev atomu kon¢i na pomysiné primce
prochazgjici krystalem. Ostatni vrstvy se pak této ano-
malii piizpusobi (obr. 4.33). Pii mechanickém pasobeni
miZe hranova porucha,, vyplout* az na povrch krystalu.

Obréazek 4.33. Hranovédisdokacev krystalu
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Jistym piikladem ¢éroveé poruchy je tzv. Sroubova porucha. Lze s
ji predstavit tak, Ze sled rovnobéznych vrstev atomi je jakoby nastiizen
aptvodng ideani rovinné vrstvy krystalu se méni ve Sroubové (obr. 4.34).

Tato porucha se ¢asto uplatiuje pri krystalizacich a neprizniveé ovliviiuje
kvalitu pripravovanych krystal.

Obréazek 4.34. Sroubové dislokace v krystalu
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5. Reakce anor ganickych sloucenin

Vazby mezi atomy v urcité |atce jsou usporadany tak, aby soubor vézajicich se atomt mél co
nenizsi energii, coz je pricinou stability atomové a elektronové konfigurace. Neochotu ke zméné
vhitiniho uspoiddani (chemické kvality) Ize piekonat bud’ zménou vngjSich fyzikalnich podminek
(naptiklad teploty nebo tlaku) nebo tim, Ze ldtku uvedeme do kontaktu s jednou ¢i nékolika jinymi
vhodnymi latkami. V obou pripadech miZe dojit ke zméné kvality zGc¢astnénych latek — chemické
reakci. Z makroskopického hlediska je chemicka reakce déjem, pii némz urcité latky — tzv. reaktanty
(vychozi latky) zanikaji ajiné, tzv. produkty (vysedné latky) se vytvaigi.

Jako priklad iniciace chemické reakce zménou fyzikdlnich podminek je ¢asto uvadén rozklad
nékterych latek pii zvySené teploté. Krystaly oxidu rtutnatého vystavéné z atomu rtuti a kysliku, které
jsou vézany polarné kovaentnimi vazbami, se pii zahiivani rozkladaji na e ementarni rtut’ a kyslik
podle reakce

2HgO —— 2Hg + O,

V kapalné rtuti jsou pak atomy vazany kovovou vazbou, vazba v molekulach kydiku je cisté kovalentni.
Prikladem druhého zpasobu vyvolani chemické reakce muze byt piimé slucovani velké rady
l&tek, napiiklad siry s velmi reaktivnim fluorem, kdy vznika fluorid sirovy

S+3F2 —_—> SF6

Reakce probiha spontanné jiz za laboratorni teploty. V jejim prabehu zanikaji jednoduché kovalentni
vazby molekul siry Sz a jednoduché kovalentni vazby molekul F,. Vytvéieji se naopak kovalentni
vazby S—F, které vykazuji maly iontovy prispévek.

Z mikroskopického hlediska Ize tedy jakoukoliv chemickou reakci povaZzovat za proces
reorganizace dosavadniho uspotadani vazeb, za piestavbu atomové a elektronové struktury |atek.
Cestu, kterou se chemicka zména na atomarné molekuldrni Grovni uskuteciiuje, nazyvame reakéni
mechanizmus daného procesu. Studium reakénich mechanizmi, které je jednim z nejdileZitéjSich
ukoli soucasné chemie, je pritom Uzce spjato s co negjdokonalgSi znalosti struktury atomu a molekul,
t.j. problémam, kterym byly vénovany predchazejici kapitoly.

Pri charakterizaci chemickych reakci je nutné vénovat pozornost jegich podstaté, mechanizmu
vzniku a zaniku vazeb, zménam v geometrii reagujicich slozek, kinetice jgich prabéhu i energetickym
bilancim (t.j. mnoZstvi energie, které se pii chemickych dgjich v raznych forméach spotiebovévé nebo
uvoliuje).

V dal&im vykladu se soustiedime predevdim narozdéleni reakci charakteristickych pro anorga-
nické souceniny a jednotlivé skupiny reakci pak budeme charakterizovat z hlediska jejich mikro-
mechanizmu s diirazem na povahu ¢éstic, které v procesech vystupuiji.
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5. 1. Znazornovani chemickych déja

Stejné jako pro oznacovani prvka a doucenin jei pro chemické reakce zavedena urcita symbolika.
Od takového symbolického zpisu chemické reakce ocekévame, Ze bude jednak specifikovat vsechny
vychozi latky a produkty reakce (nejlépe prostiednictvim jgich chemickych znatek a vzorch) a Ze
bude udavat, jaké poéty molekul (atomi, iontt) vychozich latek se soucasné chemicky proméni
(tzn. spolu zreaguji) ajaké pocty molekul (atoma, iontd) pritom vzniknou.

Témto poZzadavkiam vyhovuje z&pis reakce chemickou rovnici, v niz se na levé strané uvedou
ve formé souctu vzorce vSech vychozich latek reakce a na pravé strané v obdobné formé vzorce vSech
produkti. Pritom vzorcim vychozich latek se prediadi ¢iselné faktory udavajici nggmensi celistvé
pocty molekul (atoma, iontt) vychozich sozek, které se musi soucasné chemicky pieménit, aby
vznikly celistvé pocty molekul (atomu, ionti) produkti. Ty se pak uvedou jako ciselné faktory
prediazené vzorcim produkti na pravé strang rovnice. Ciselné faktory v chemickych rovnicich nazy-
vame stechiometrické faktory. Vycislena chemicka rovnice musi spliiovat podminku, Ze kazdému
druhu atomu uvedenému na j€ji levé strané odpovidatyZ pocet atomi na strang pravé. Pokud vystupuji
Vv rovnici nabité ¢astice (ionty), soucet jgjich ndboji halevé a pravé strang rovnice musi byt stejny.

Chemické rovnice Ize doplnit dalSimi symboly. Za jednotlivé slouceniny je mozné umistit
do zavorek symbol skupenského stavu, v némz pii reakci jsou: s — solidus (pevnéa l&ka), | — liquidus
(kapalina), g — gaseus (plyn). V pripadé, Ze se jedna o vodny roztok reagujici |atky, uvadime oznaceni
aq — aqueous. K Sipce nebo rovnitku zapisu reakce nékdy uvadime Udgj o teploté, tlaku, popi. kataly-
zétor nebo prostiedi, v némz reakce probiha Vedle rovnice vpravo lze uvést ¢iselny Uda) o energetic-
kych zmenéch, které reakci doprovézei.

Bézné chemické rovnice vyjadiuji pouze I&dtkovou bilanci chemického dgje. Pri vyjadiovani
mechanizmi chemickych reakci se stechiometrické vzorce reaktanti a produkta nahrazuji elektro-
novymi strukturnimi vzorci, popiipadé se vyznacuje i geometrické uspoiadani molekul. Navic se
raznymi grafickymi postupy vyjadiuji dil¢i kroky a pohyby atomovych uskupeni v pribéhu dgje.
Vyznamnou Ulohu zde hrgje i oznatovani symetrickych vlastnosti molekul, které se reakci Ucastni.

5. 2. Rozdéleni chemickych reakci

Chemickeé reakce maji nékteré obecné rysy, podle nichz je Ize tridit. Zatimco diivejsi kritéria
déleni reakci prihlizela k jgjich vnéjSim projeviim, dnes se pozornost piesouva predevsim k jgich
mechanizmam.

Velka rozmanitost chemickych déji se odrézi ve velmi slozitém klasifikacnim aparétu, ktery je
v3ak nesourody a postréda obecnou platnost. Presto je nutné se sezndmit s nékterymi, v chemické
literatuie bezne uzivanymi zpasoby déleni. Z hlediska vnéjSich projevi chemickych reakci jde
piedevdiim o skupenské stavy reagujicich latek, pocet a povahu vychozich latek a vznikgicich
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produkti ao energetické bilance d¢je. Déleni chemickych reakci na zakladé mechanizmi vyZaduje
rozdéleni kazdého procesu na fadu elementérnich kroku, které je nutné hodnotit z hlediska procesi
na molekularni Grovni.

Z hlediska po¢tu a povahy vychozich latek a produkti 1ze reakce tiidit zpiasobem, ktery je
uveden v tabulce 5.1.

Tabulka5.1. T¥idéni chemickych reakci podle poétu a povahy reakénich slozek

Typ reakce Obecné schéma a priklad
|zomerace douceninaA —— douceninaB
(1 molekula) (1 molekula)
NH,OCN —— H,NCONH,
Asociace douceninaA —— douceninaB
(dimerace) (2 molekuly) (1 molekula)
2N02 —_— N204
Disociace douceninaA —— douceninaB
(dimeru) (1 molekula) (2 molekuly)
Alzcle —> 2A|C|3
Slucovani prvek A + prvek B —— slouceninaC
(syntéza) 3H, + N, —— 2NH;
douceninaA + prvek B —— douceninaC
2NO + 0O, — 2NO;
douceninaA + douceninaB —— douceninaC
NH; + HCI —— NH.CI
Rozklad douceninaA —— prvek B + prvek C
(anayza) Ba(Ns), —— Ba + 3N,
douceninaA —— douceninaB + prvek C
2KNO; —— 2KNO, + 0O,
douceninaA —— douceninaB + douceninaC
NH4N03 —_—> Nzo + 2H20
Substituce slouceninaA + prvek B —— douceninaC + prvek D
N,O + Cu —> CuO + N,
Podvojnapreména | slou¢eninaA + slou¢eninaB —— douceninaC + douceninaD
ZnO + 2HNO; —— 2Zn(NOs), + HO
Preménavice latka A + latkaB + latkaC + ... — latkaD + lakaE + ...
nez dvou latek 10NO + 6KMnO, + 9H,S0, ——> 10HNO; + 3K3S0, + 6 MnSO,4 + 4H0
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Povazujeme-li zaklasifikacni hledisko skupensky stav reaktanti, |ze reakce rozdélit nésledovng:
a) reakce probihajici v homogennim systému ve fazi plynné, napriklad
H2(g) + Clo(g) = 2HCI(g)
kapalné, napiiklad
PClz (1) + Br,(I) = PCl3Br,(I)
b) reakce probihgjici v heterogennim systému mezi fazemi tuhymi, napriklad
WO;3(s) + NiO(s) = NiWO,(9)
tuhou a plynnou, napriklad
MoO;(s) + 3H2(g) = Mo(s) + 3HO(g)
kapalnou a plynnou, naptiklad
2NaOH (aq) + CO,(g) = NaCOs(ag) + HO(l)

Podle energetické bilance chemického déje délime reakce na exoer gické, pri nichZ se energie
uvoliiuje a endoergické, pii nichZz reakeéni soustava energii prijima. Pokud jde piitom o energii
tepelnou, oznaéuji se tyto reakce jako exoter mické aendoter mické.

Naprosta vétSina chemickych dgji je sloZzena z fady elementérnich procesi, které v souhrnu
vytvéigji mechanizmus celkové reakce. Kazda elementarni reakce pritom predstavuje proces, ktery
probiha na arovni molekul a vede k jgjich zméndm. Mechanizmus celkové (souhrnné) reakce je proto
nutné hodnotit z hlediska elementérnich reakci, ze kterych se celkovy chemicky dé&j sklada, a hlediska
molekulovych procesi charakteristickych pro kazdy z téchto elementarnich kroka. Chceme-li porozumét
mechanizmu dané chemické premeény, je proto nutné s jistotou predevsim urcit vsechny elementarni
reakce, které zahrnuje. Pii identifikaci jednotlivych elementérnich reakci chemického procesu Ize
vyuzit tzv. molekularity reakce. Molekularitou rozumime pocet ¢astic, které se musi soucasné srazit,
aby se dé& uskutecnil. Podle tohoto kriteria rozlisujeme déje monomolekularni (molekularita = 1),
které nastavaji v pripadé rozpadu castice na fragmenty a izomeraci. V piipadé bimolekularnich
reakci (molekularita = 2) nastava srazka dvou ¢astic za vzniku produkti, trimolekularni reakci
(molekularita = 3) predstavuje srézka tii castic. Dé&je o vySSi molekularité se prakticky neuplatiiuji,
nebot’ pravdépodobnost soucasné srézky vice nez tii ¢astic je velmi mala Proto jakakoliv rovnice
svySSimi stechiometrickymi koeficienty nevyjadiuje elementarni reakeni krok, ale souhrn elementér-
nich procest.

Pro elementérni reakce dale plati, Ze probihajici zmeény struktury reaktantd jsou co nej-
jednodussi. Z tohoto hlediskalze kaZzdou elementérni reakci zaradit k jedné z nadedujicich skupin:

1. Pienos elektronu, ktery neni spojen se &tépenim nebo tvorbou vazeb. Prikladem maze
byt reakce koordina¢nich ¢astic

[Fe(dipy)s]*" + [Ru(dipy)® —— [Fe(dipy)s]®" + [Ru(dipy)s]*",
pii které dochézi pouze ke zménam sily a délky vazeb. Z uvedeného piikladu je ziggmé, Ze molekuly,

které se Gcastni elementarnich reakci, nemusi byt jednoduché. Nejednodussi musi byt pouze
uskute¢nénd chemickd zmeéna, kterd pii jednoduché sréZce nastéva.
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2. Vznik nebo &tépeni jedné chemické vazby. Prikladem je vznik molekuly Br, ze dvou
atoma bromu

Br*+ Br*+ M —— Br-Br + M*
M predstavuje treti téleso (napriklad sténu reakéni nadoby), schopné prevzit uvolnénou reakeni
energii, ktera by jinak vyvolala zpétnou disociaci. V uvedeném piipadé kazdy atom prispiva ke vzniku
vazby jednim elektronem. V dalSim ptipadé

H*+ [H — H-H
oba elektrony v noveé vazbé pochézeji od jednoho reakéniho partnera. Obdobné, Stépeni vazeb mize
probihat homolyticky, kdy se elektrony vazby rozdéli stejné mezi oba produkty reakce

- — 1"+ 1°
nebo heterolyticky

(CHa)sN-BF; —— (CHa):N| + BF;

3. Stépeni vazby a sou¢asny vznik vazby nové. Do této skupiny patii vSechny elementérni
reakce, pri kterych zanik i vznik vazby probiha sou¢asné v jednom kroku. Uvedené reakce probihagji
na molekulové Urovni a nazyvame je téZ sou¢inné. Jgich piikladem je reakce

RH+OH — R+ HOH

4. Soucasné &tépeni a vznik dvou vazeb. Takovéto reakce jsou vzacné alze je dokumentovat

prikladem
Q O\
NO + ONO —> /N+OO+NO
O]

Studium mechanizma je nérocny postup, ktery vyZaduje dokonalou znalost kinetiky probihgji-
cich procesi a struktury reagujicich ¢astic. Proto jsou chemické dgje podle jgich mechanizmi vétsi-
nou tiidény zjednoduSenym postupem, a to na zakladé druhu ¢astic, které v jgich prabehu vystupuji.

Pomeérné jednoduse | ze experimentd né zjigtit, zda

1. mechanizmus reakce piedstavuj e presun vazeb mezi molekulami (molekuloveé reakce)

2. pii reakci dochazi ke vzniku ainterakci ionta (iontové reakce)

3. reakce probihd pies vznik fragmenti molekul s nesparovanymi elektrony — tzv. radikat

(radikalovéreakce).

U vySe uvedenych typu reakci |ze ddle rozpoznat, zda rozhodujicim déjem je proces oxidaéné-
redukéni, acidobazicky nebo koor dinaéni.
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5. 3. Molekulovéreakce

Pocet probihgjicich molekulovym mechanizmem neni piilis velky. Jgjich studium vychazi
ze znalogti elektronové struktury a stechiometrie reagujicich ¢astic. Vlastni prabéh reakci |ze ve zjed-
nodusené piedstavé popsat obdobnymi postupy, které byly vyuZity pii charakterizaci vzniku vazeb
interakci orbitali atoma, piicemz se vyslednareakéni preména uskuteéni v jediném kroku.

Rikéme téZ, Ze se pii ném soucinng, tedy v jednom kroku, uskuteciuji viechny premény vazeb.
Mechanizmus je zietelné molekulovy, protoZe se v pribéhu reakce nevytvareji Zadné meziprodukty,
které by mely iontovy nebo radikdlovy charakter. Dochézi viak k pienosu elektrond, molekulové
reakce jsou proto souc¢asné oxidacné-redukénimi procesy.

5. 3. 1. Prekryv hrani¢nich orbitalz

Priblizeni dvou molekul na vzdaenost vzgemné interakce se vyrazné projevi na chovani
elektroni, které obsazuji hrani¢ni orbitaly (HO) (viz kap. 2.3.3 a 3.2.3). Elektrony obsazujici ngjvyssi
obsazeny orbital (HOMO) v jedné molekule se snaZi obsadit nejniZsi nechsazeny orbital (LUMO) mo-
lekuly druhé. Jedna z molekul pak vystupuje jako donor a druh& jako akceptor elektront, obé ¢astice
vytvori donor-akceptorovy komplex. Obdobné mohou pii interakci atomt s molekulami pasobit
i elektrony na atomovych orbital ech.

Pri chemickych reakcich je vzgemna orientace interagujicich molekul dana statistickym
rozdélenim. Vyznam maji ty orientace molekul, pti kterych reakce probihd za nejvyhodnéjSich
energetickych podminek. Tato podminka je spinéna v piipadé, Ze prekryv mezi odpovidajicimi
hrani¢nimi orbitaly je v okamZiku sraZzky molekul maximéni. Proto je nutné moZnost interakce HO
hodnotit na zakladé obdobnych pravidel, ktera byla odvozena pro piekryv orbitaltt atomovych.

Podminka piekryvu HO v3ak neni dostacujici. Pri prenosu eektroni se vyznamng uplatiiuji
vlastnosti elektronovych systéma reagujicich ¢astic, které uréuji mozny smér elektronového prenosu.
O tom, kterd z molekul bude pii interakci vystupovat jako donor ¢i akceptor elektroni, rozhoduje
energie, kterou je nutné vynalozit k uvolnéni eektroni z HOMO jedné z reagujicich ¢astic a energie,
kterd se uvolni pii prijeti elektronu do LUMO druhé ¢astice. V jednoduchém pripade, kdy reaguji dveé
razné stejnojaderné dvouatomové molekuly, 1ze o¢ekavat prenos elektronti pouze ve sméru od mole-
kuly elektropozitivngjSiho prvku k molekule prvku el ektronegativnéjsiho.

5. 3. 2. Priklady mechanizmi molekulovych reakci

Negjjednodussim piikladem reakce dvouatomovych steinojadernych molekul je izotopova
vyménamezi H, aD;

H, + D, —> 2HD
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UvaZzujme, Ze tento proces probiha jako bimolekuldrni reakce, pri které vznika pii kolizi ¢éstic
Ctyrstiredovy prechodovy stav, ktery preduréuje vznikajici nové vazby
H——H

| I
D——D

Nyni je nutné posoudit moznost prekryvu HOMO jedné molekuly vodi-
ku (6:°) s LUMO (o*) molekuly druhé. Vzhledem k rozdilnym symet- e e
rickym vlastnostem obou orbitalua je vysledny piekryv nulovy (obr. 5.1).

Prenos el ektronové hustoty mezi HO nemuiZe nastat areakce je symetric-  Obrazek 5.1. Piekryv MO o
ky zakézana. Oznateni, Ze reakce je symetricky zakézénaznamend, 72 PFi reakei molekul Hza D,
ma vysokou aktivacni energii, t.j. velkou vy3sku energetické bariéry oddélujici reaktanty a produkty ada-
nym mechanizmem neprobiha. Pro uvedenou izotopovou vymeénu je nutné uvazovat jiny mechanizmus.
VétSina symetricky zakézanych molekulovych reakci se muze uskutecnit dozitéjSim mechanizmem
zahrnujicim vznik radikalt, jeichZ reakce jsou zpravidla symetricky povoleny.

Dal&i symetricky zakazanou reakci je slucovani dusiku s kyslikem za vzniku oxidu dusnatého

N, + O, —> 2NO

Prenos e ektroni z HOMO molekuly N, (o;°) do LUMO molekuly O, (7*, 75*) neni mozny vzhledem
k nulovému prekryvu (obr. 5.28). Jako LUMO molekuly kysliku zde pritom vystupuji orbitaly 7z*, z*
obsazené po jednom elektronu. Prenos elektroni z molekuly kysliku na molekulu dusiku z hlediska
prekryvu mozny je (obr. 5.2b), je v8ak zakazan z jiného divodu. Elektrony totiZ nelze prenaset z MO
molekuly elektronegativnéjsiho atomu (O,) na orbitaly molekuly elektropozitivngjsich atomu (N).

~s s

Reakci |ze uskutecnit pouze pri vyuZiti vySe leZicich MO ajgi aktivagni energie bude vysoka.

NO LUMO, =n*

Obrézek 5.2. Piekryv MO o;” molekuly Nz am (m*) molekuly O, (a); m* (n,¥) molekuly Ny amit (my¥) molekuly O, (b); me molekuly
NO am¥ molekuly O, (c). Orbitaly ozna¢eny S afovanim jsou obsazeny elektrony

Protikladem slu¢ovani dusiku s kyslikem je reakce

2NO + O, —> 2NOg,
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ktera probihd velmi rychle jiz za laboratorni teploty. Jgjim prvnim krokem je pravdépodobné elemen-
tarni reakce, pii které vznika piechodné ¢éstice NOs;
NO + O, ——> NO;

Pri této reakci je nutné uvaZzovat pouze prenos elektronu od molekuly NO k molekule O,. Pak Ize
uvazovat piekryv HOMO molekuly NO (napiiklad jednim elektronem obsazeného z*) a LUMO
molekuly O, (), ktery je Uginny (obr. 5.2¢) a reakce je symetricky povolena. PFi prenosu el ektronu
zde dochazi ke sniZeni elektronové hustoty na MO* molekuly NO, coZ vede k zesileni vazby N-O.
Naopak zvy3eni elektronové hustoty v MO* molekuly O, se projevi snizenim iadu vazby mezi atomy
kydliku aroztrzenim molekuly za souc¢asného vzniku vazeb novych

N

OO0 + NO — N—O

o’

Dalsi prubeh reakce za vzniku NO; jiZ neni soucasti vySe popsané elementarni reakce, ktera probiha

v prvém kroku chemické zmeny.

M echanizmus molekulovych reakci slozitéjSich molekul |ze hodnotit za vyuZziti Woodwardovych-
Hoffmannovych pravidel, na zakladé kterych jsou posuzovany symetrické vlastnosti vSech duleZitych
orbitalti reagyjicich ¢astic, nejenom orbitalt hrani¢nich. Mimo pravidla o zachovani symetrie orbital
je pro uskutecnéni reakci dilezité i pravidlo o zachovani celkového orbitédlniho momentu hybnosti
a zachovani spinu (Wigner a Witmer 1928).

5. 4. lontovéreakce

Pro vétdinu typickych anorganickych kation / H _
soucenin, jako jsou soli, kysliny a zasady, H\ /H . /\O\ asien
tj. pro slouceniny s prevazujici iontovou H\ NoY, /H/ H_ /
vazbou, je ngbéznéjSim rozpoudtédiem voda s o\ : //Q @
Také vétSnaiontovych reakci probiha ve vod- H h \@/ TN H
ném roztoku. lontova sloucenina v roztoku H\a L7 | RN 5 _—H
disociuje na jednotlivé ionty, které jsou / 7 /(!)\ \ \
obklopeny molekulami vody vytvérejicimi H / \ H
tzv. hydratovy obal. Molekuly vody jsou H H

k iontim vazany na zakladé elektrostatické

interakce a je pochopitelné, Ze se ke kation-

tam orientuji svymi atomy kysliku a k aniontim atomy vodiku. Takto poutané molekuly vody
ovliviwyji prostiednictvim vodikovych vazeb i dalSi molekuly vody, jak je naznateno na obrézku 5.3,
atimi celou strukturu roztoku.

Obrazek 5.3. Orientace molekul vody v roztocich iontovych slouéenin.
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Hydré&tovy obal ionti neni staticky Utvar. Vétdinou zde dochézi k velmi rychlym substitucim
molekul vody a doba, po kterou je molekula vody vézana na uréity ion maZe byt fadové az 107°s.
U malych ionti s velkym nédbojem, tj. v piipadech silného elektrostatického pisobeni, je tato doba
del&, napt. u AI** jsou to radové vteriny. Rovnéz H" a OH™ maji své hydrétové obaly.

lontové reakce jsou vétdinou velice rychlé, coz je dano piedevsim zminénou rychlosti vymeny
molekul vody v bezprostiednim okoli nebo vymeény protonu a hydroxylovych skupin. Déli se na reakce
spojené se vznikem malo rozpustné slouceniny, tzv. srézeci reakce, na reakce spojené s pienosem
protonu, tzv. acidobazické reakce a na reakce spojené s prenosem elektronu, tedy reakce oxidaéné
redukéni (redoxni).

5.4.1. Sazeci reakce

Pri sréZecich reakcich vznika v roztoku mélo rozpustna latka v tuhém stavu. Jako priklad 1ze
uvést vznik siranu barnatého po smichani roztokt siranu sodného a chloridu barnatého

2Na" + SO; + Ba®" + 2CI~ ——> BaSO,(s) + 2Na’" + 2ClI~

lonty sodné a chloridové se reakce neli¢astni a zastavaji hydratované v roztoku.

Oznaceni sréZeci reakce, malo rozpustna latka, podobné jako dobre rozpustna latka jsou kon-
ven¢ni anemaji presné definice. Rozdily v rozpustnosti takto oznagovanych |atek jsou obecné iadové.

Rozpustnost latky vyjadiujeme koncentraci jegjiho nasyceného roztoku za dané teploty.
K vyjédieni rozpustnosti se tedy béZné¢ pouzivaji hmotnostni zlomky, molarita nebo molaita.
Pro vyjédieni rozpustnosti malo rozpustnych latek jsou tyto zpisoby nevhodné. K tomuto G¢elu se
pouzivatzv. souéin rozpustnosti, S, ktery je definovan vztahem

S=[A]"-[B]", (5.1)

pricemz symboly v zavorkéach vyjadiuji relativni molarity kationtd a aniont, exponenty n, m jsou
stechiometrické koeficenty prislusné disociacni rovnice.

Predpovidat rozpustnost iontovych sloucenin Ize na zakladé porovnani hodnot hydrata¢nich
energii Es (energie uvolnéna pii hydrataci ionti) a energie mrizkové Ey (viz kap. 3.7.1). V ptipadech
dobie rozpustnych laek musi byt Es > Ey a naopak, douceniny nerozpustné maji Ey > Es. Hydratagni
energie a proto také rozpustnost doucenin zavisi na teploté a dale na koncentraci rozpusténé léatky.
V nasyceném roztoku se miizkova energie a souéet hydrata¢nich energii sob¢ blizi a existuje rovnovéha
mezi roztokem apevnou fézi. K tomu, aby zacala sponténni krystalizace, musi byt roztok tzv. presyceny.

Z roztoka se mohou nékdy vylucovat i pomeérné dobie rozpustné slouceniny, jestlize jiné latky,
které by mohly vznikat, jsou jeité |épe rozpustné. Prikladem je vylouceni hydrogenuhlicitanu sodného
z roztoku chloridu sodného a amoniaku nasyceného oxidem uhli¢itym pii vyrobé sody. V roztoku
existuji rovnovédhy mezi amoniakem a ionty NHj;, mezi oxidem uhli¢itym a ionty HCO; a CO; .
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Ziontu, které v roztoku jsou pritomny, muze vzniknout fada ruznych soli. Z nich m& ngmensi
rozpustnost hydrogenuhli¢itan sodny, ktery se proto z roztoku vylucuje ve formé jemnych krystalt

Na" + NH; + CI~ + HCO; ——> NaHCO; + NHj, + CI~

5. 4. 2. Acidobazické reakce

Kyseliny a zadsady

Acidobazické reakce jsou chemické reakce, které jsou spojeny s pienosem protonu. Sama voda
podléhav mal é mite autoprotolyze

H,O =— H" + OH~

Uvolnény proton H* je ihned vézan na volny elektronovy par atomu kysliku molekuly vody za vzniku
oxoniového kationtu H;O". Ten existuje jen velice kréatkou dobu, protoZe proton je mezi jednotlivymi
molekulami vody velice rychle vymeénovan. Pramérny ¢as, po ktery je proton vazan k jedné molekule
vody je 10 s. Pro rovnovéznou konstantu autoprotolyzy K. plati
« = [H'1[OH]
[H,0O]

ProtoZe koncentrace vody je prakticky konstantni (ptiblizng 55 mol - dm™), miZzeme vztah 5.2 omezit
pouze naiontovy soucin vody

Kw = [H][OHT], (5.3)

(5.2)

ktery zavisi nateploté a naiontové sile a &ini priblizng 10™. Z toho vyplyva, Ze koncentrace protoni
v &isté vods je priblizng 10~ mol -dm™. Na zatétku stoleti byla Serensenem odvozena stupnice pH
pH = —logay ~ —log[H"] (5.4)

kde ay predstavuje aktivitu protoni v roztoku. Uvedend stupnice pH také vychazela z tehdgsi
Arrheniovy definice kyselin a zasad jako sloucenin schopnych oddtépovat ionty H* resp. OH".
Bronsted rozsitil Arrheniovu teorii také na nevodné roztoky. Podle Brensteda je kyselina atom,
molekula nebo ion se schopnosti od&tépovat proton a zasada atom, molekula nebo ion schopna tento
proton piijimat. Tento proces Ize vyjadiit zapisem

A = B + H'

kyselina zésada proton

Kysdina A se stdva zasadou B~ po ztrété protonu. Zasada ma snahu proton ziskat a pigjit v kyselinu.
Podle tohoto zapisu je i anion kysdiny (napriklad fosfore¢nan) zasadou.

Sila kysdlin je obecné spojena se schopnosti od&tépovat proton. Pro rovnovaZznou konstantu
nejjednodussi protolytické reskce HA —— H* + A~ plati:

a, - ay
Ain

Ka = (55)
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nebo, nahradime-li aktivitu a pro ziedéné roztoky relativni molaritou

AT

[HA]
Rovnovézna konstanta pro protolytické reakce K, se nazyva disociaéni konstanta kyseliny HA
avzhledem k hodnotém, kterych nabyva, se pouZzivajegji zdporny logaritmus —log K, a oznacuje se pKa.
Po zlogaritmovani a Upravé vztahu pro disociacni konstantu dostaneme rovnici, ktera vyjadiuje vztah
mezi hodnotami pH a pK,. Pro hodnotu pH kyseliny plati:

Ka (5.6)

a; [A]
~ pKy+log —— 5.7
a9 THA] &)

Z uvedené rovnice je ziggmé, Ze pri stejné koncentraci disociované a nedisociované formy kyseliny
hodnota pH odpovida hodnoté pKa,.

pH = pKa+log

Silné kyseliny, jako jsou kyselina sirovd, chlorovodikova nebo dusi ¢né se ve vodném ziedéném
roztoku pIn¢ disociuji a hodnoty pK, jsou mensi nez nula. Hodnoty pK, v rozmezi 2 az 7 odpovidaji
slabym kyselinam, které ve vodném roztoku jen césteéné disociuji. Hodnoty pK, vétsi nez 7
odpovidaji velmi dabym kyselindm, které se disociuji aZ pii neutralizaci v zasaditém prostiedi.
U vicesytnych kyslikatych kyselin se sniZuji po sobé jdouci disocia¢ni konstanty pribliZzné v poméru:

Ki:Ky:Ks= 10":107°:107°.

Jako piiklad si uvedeme hodnoty K, kyseliny trihydrogenfosforecné.

. _ H*][H.PO, ~
H3PO4 — H + H2P04 K]_ = % K1:7,11'1O3 (pK]_: 2,15) (58)
3y
_ _ H*][HPO;”
H2PO4 p— H"’ + HPOzzl K2 = % K2:6,3110_8 (pKZ: 7,20) (59)
2 4
g . g H+ Po3—
HPO.” ——= H* + PO; Ks = % Ks=4,22-10" (pK;=12,37) (5.10)
4
100 %
I\ H3POy4 H,PO,
50 %
0% T T T T T Obrazek 5.4. Zavisost zastoupeni anionti
2 4 6 8 kyseliny trihydr ogenfosfore¢né na pH roztoku
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Z hodnot disociacnich konstant |ze vypogitat zastoupeni jednotlivych ¢astic v roztoku v zavis-
losti na pH a uvedenou zavislost znézornit v tzv. distribuénich diagramech. Distribuéni diagram
pro kyselinu fosfore¢nou je znazornén na obrézku 5.4.

Praseciky kiivek v distribu¢nim diagramu odpovidaji 50% zastoupeni danych ¢astic a hodnoty
pH téchto bodt odpovidaji hodnotdm pK,. Z hodnot pH, které odpovidaji maximanimu zastoupeni
jednotlivych ¢astic v roztoku, vyplyvaji i hodnoty pH roztoka prislusnych soli. Na tyto hodnoty pH
je treba neutralizovat kyselinu fosforec¢nou pii jeich priprave.

V réamci periodického systému plati urc¢ita pravidla, podle kterych se meéni sila kyselin.
U bezkydlikatych kyselin stoupdi jejich sila (klesgji hodnoty pK,) ve skuping, jak je patrné na hodno-
téch pK, uvedenych v tab. 5.2. U velmi silnych kyselin, jako jsou vodné roztoky halogenovodikai,
stoupa sila kyselin v fadé HF < HCl < HBr < HI. Tento trend odpovida zvétSujici se mezijaderné
vzdaenosti H-X, tj. sniZeni energie vazby atudiz zvétdujici se schopnosti odtépit proton.

Tabulka5.2. Hodnoty pK, nékterych kyselin

|atka pK; pK> |atka pK; |atka pK;
H,.S 7 14 H.SO3 19 HCIO 7,2
H.Se 4 12 H,SeO; 2,6 HCIO, 2,0
H.Te 3 11 H,TeOs 2,7 HCIO; -1
HCIO, -10

Pro kydlikaté kyseliny je tento trend obraceny a sila kyselin ve skuping klesa, tak jak je patrné
z prvnich disociacnich konstant kyselin prvki VI. hlavni skupiny. S klesgjici elektronegativitou stre-
dového atomu kyseliny roste polarita vazby mezi timto atomem a kyslikem. V disledku toho dochazi
k poklesu polarity skupiny OH atimi disocia¢ni schopnosti kyseliny. ProtoZe elektronegativita prvka
ve skuping klesa shora dolu, klesai silakysdlikatych kyselin.

Silakyslikatych kyselin stoupa s rostoucim oxidac¢nim ¢islem stredového prvku kyseliny, jak je
také vidét v tabulce 5.2 na kyslikatych kyselinach chloru. Cim vy&i oxidagni ¢islo prvek bude mit,
tim bude vazba ve skupiné O—H polérnéjsi a kyselinasilngjsi.

NejbézngjsSimi anorganickymi zasadami jsou hydroxidy. Jgich sila souvisi se schophosti
disociovat naptiklad podle rovnice

MOH =—— M" + OH"
Se stoupagjicim elektropozitivnim chovanim prvki stoupa polarizace vazby mezi kovem a atomem
kysliku skupiny OH atim i sila hydroxidui. Proto jejich bazicky charakter stoupa ve skupinidch smérem
dolt av periodach zprava doleva. NejsilngjSim hydroxidem je tedy hydroxid cesny.
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Neutralizace

Reakce mezi kyselinou a hydroxidem se nazyvéa neutralizace. Jako priklad |ze uvést reakci
kyseliny chlorovodikové s hydroxidem sodnym ve vodném roztoku

H*+ ClI"+ Na"+ OH —— Na + Cl~ + H,0

Jak je z rovnice patrné, kyselinai hydroxid jsou ve vodném roztoku disociovany aionty sodné a chlo-
ridové se nareakci nepodili. Jedna se tedy pouze o reakci mezi protonem a skupinou OH™

H* + OHO —— H,O AH° = 56 kJ-mol™

Uvedené tepelné zabarveni reakce je stefné pro jakoukoliv neutraliza¢ni reakci mezi silnou kyselinou
asilngm hydroxidem, tj. mezi plné disociovanymi slouceninami. Tato skute¢nost potvrzuje, Ze se
kationty hydroxida a anionty kyselin neutralizagni reakce nelicastni.

Zésadu tvoii i anionty kyselin, které jsou schopny prijimat proton. Cim slabs je kyselina HA,
tim silngjsi bazi je jegi anion A™. Napiiklad octan sodny je sal slabé kyseliny octové (pK, = 4,76)
ave vodném roztoku je disociovan nakationty sodné a anionty octanové. Anionty octanové se chovaji
jako zésada a jsou schopny akceptovat proton. Po piidani minerdinich kyselin, napt. HCI, dojde k pro-
tonizaci octanového aniontu a ke vzniku slabé kyseliny octové:

H* + CI~ + Na" + CH;COO —— CH;COOH + Na" + CI~

Uvedena reakce je typickym predstavitelem reakci vytésiovacich, ve kterych silna kyselina vytésni
kyselinu dabsi z jejich soli. Tyto reakce se béZzné pouZivaji pii pripravé nebo pii vyrobé nékterych
béznych kyselin. Prikladem muZe byt historicky zpisob vyroby kyseliny chlorovodikové

NaCl + H,SO, —— NaHSO, + HCI

Dal&im prikladem neutralizacni reakce je vznik polykyselin a polyanionti u vicesytnych kyselin.
Uvedené polykyseliny a jegjich polyanionty vznikaji kondenzaci jednoduchych vicesytnych kysdlin.
Dojde ke vzniku kyslikového muistku a odstépeni vody.

"0;S-OH + H-HO-SO; ——> 03S-0-S0O; + H,O
V pripadé chromani a fady dalSich aniontd jsou rekce vedouci ke vzniku polyaniontt acidobazické
ajegich mechanizmus je zaloZen na protonizaci kyseliny, coz nadedné vede k od&épeni molekuly vody:

2CrO; + 2H* — Cr,0F + H,0

Rada téchto reakci je reverzibilnich av alkalickém prostiedi vznikaji jednoduché anionty, napiiklad
Cr,05 + 20H" —— 2CrO; + H,0

Obdobné se chovaji molybdenany nebo wolframany a soli vétSiny dabych kysdlin. Okysdenim silné alka-
lického roztoku kiremicitani polykondezace vede aZ k nerozpustné polymerni formé oxidu kiemicitého.
V jinych pripadech musi byt vznikgjici voda odstranovéna (zahidim) nebo se ke kondenzaci s kyse-
linou pouziva piidusny oxid. Prikladem miZe byt kyselina difosfore¢na nebo difosfore¢nan sodny:
2NaHPO, —— NaP,0; + H,O 4H;PO, + P,Os —— 3 HP0;
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Nevodna rozpoustédla

Voda je ngbéznéjsSi prostredi pro vétSinu acidobazickych reakci anorganickych sloucenin.
Je schopna protony piijimat i odstépovat, obecné pirenaSet. Vedle vody je schopna protony pirenaset
i cela fada dalSich rozpoustédel. Tato rozpoudtédla se nazyvaji proticka. Rozpoudtédla, kterd ngjsou
schopna prendSet protony, jako jsou napi. uhlovodiky, se nazyvaji aproticka. Proticka rozpoustédia se
dale rozdéluji naamfiprotni, protofilni a protogenni.

Amfiprotni rozpou&tédla jsou létky, které mohou byt donory i akceptory protonu. K tomuto
druhu rozpoustédel patii vedle vody piedevsim alkoholy, které mohou byt protonizovany, napt. kyseli-
nou sirovou, pri¢emz se proton vaze navolny elektronovy par atomu kysliku ve skuping OH:

EtOH + H,SO, ——> HSO, + EtOH,

Skupina OH ethanolu se miZze také deprotonizovat, tak jak je uvedeno v nasledujicim prikladg,
piicemz se proton vaZe na elektronovy par na atomu dusiku v aminu:

EtOH + RNH, ——> RNH; + EtO”

Nejbézngjsi protofilni ¢ili bazické rozpoustédio je kapalny amoniak, které podporuje disociaci
kyselin. | dabé kyseliny s hodnotou pK, ~ 5 jsou v kapalném amoniaku plné disociovany. Prikladem
je zde uvedena kyselina octova.

NH; + CH;COOH —— NH; + CHsCOO

Na druhé strané protogennimi rozpoustédly jsou kyseliny. Na uvedeném prikladu kyselina
sirova jako silné praotogenni rozpoudtédio od3tépuje proton, ktery se véze na volny elektronovy par
atomu kysliku v etheru:

H2804 + Rzo e R20H+ + HSOZ
Protogenni rozpo&eédla jsou také protonagni ¢inidla. Velmi silnym protonacnim ¢éinidlem je kyselina

fluorsirova HSOsF. Po pridani fluoridu antimoni¢ného ke kyseling fluorsirové se jgji protona¢ni
schopnost jedt& vyrazng zvy3i. Je to dano vznikem ¢éstice H,SO5F

. —
F“I..- | ...ul'F +
2HSOSF + SbFs —> F/Slb'\p + H,SO4F
| O—soF

Uvedena smes je piikladem tzv. superaciditniho prostiedi ¢i superaciditniho rozpoudtédia. Céstice H,SO5F
se nazyva superkysdina a ma takovou protonatni schopnost, Zze miZe piedat proton nékterym uhlo-
vodikam, jak je zndzornéno na nésledujicim schématu:

R:CH + H,SOF* —— R4CH," + HSOSF

J
H, + R3C+
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Protonizovany akan je velmi nestdly a rozklada se za vyvoje vodiku a tvorby velmi reaktivniho
karbokationtu.

Brenstedovu teorii kyselin Ize aplikovat pouze na kyseliny, které obsahuji vodik a pti acido-
bazickych reakcich tak dochazi k prenosu protonu. Obecnéjsi koncepci vypracoval Lewis, ktery
definoval kyselinu jako ¢astici, ktera ma alespon jeden atom s vakantnim orbitalem a zasadu jako
cadtici s atomem, ktery nese volny elektronovy par. Pri acidobazické reakci volny elektronovy par
jedné ¢astice obsazuje volny orbital ¢astice druhé a vznika kovalentni vazba. Tomuto pojeti odpovida
i reakce mezi H* iontem, ktery ma volny orbital s, a skupinou OH™, kter& nese volné elektronové pary
na atomu kysliku:

H* + OH" — H,0
Podle Lewisova pojeti patii mezi acidobazické reakce i reakce, které vedou ke vzniku donor-

akceptorové vazby a tim ke vzniku koordinagnich slou¢enin, tak jak je uvedeno v nasledujicich
piikladech:

SF, + 2F —— [SF*

Ni** + 6NH; —— [Ni(NH3)¢*"
V prvni rovnici je fluoridovy anion zésadou a véze se volnymi elektronovymi pary do vakantnich
d-orbitala kiemiku, ktery vystupuje jako kyselina. V druhé rovnici je zdsadou amoniak a ionty
nikelnaté prredstavuji kyselinu. Reakce vedouci ke koordinaénim slouc¢enindm se vydéleniuji z béZzného
konceptu acidobazickych reakci a budou probrany v druhém dilu skript.

5. 4. 3. Reakce oxidacné redukeni

Oxidace aredukce

Reakce oxidacné redukeni jsou spojeny s formanim prenosem elektronu. Atom ¢&i ion, ktery se
oxiduje, zvysuje své oxidacni ¢islo a predava elektrony na atom ¢i ion, ktery se redukuje a snizuje své
oxidaéni ¢ido. Prikladem oxidacné redukéni reakce muzZeme byt redukce oxidu Zelezitého na zelezo
oxidem uhelnatym

Fe0; + 3CO — 2Fe + 3CO,,

ve které je oxid uhelnaty redukeénim cinidlem, protoZe redukuje Zelezo z oxidacniho ¢ida 111 na 0.
Soucasné se oxiduje uhlik z oxida¢niho ¢ida Il na 1V. Jinym piikladem muZe byt oxidace hoiciku
kyslikem

2Mg + O, ——> 2MgO,
ve které je kyslik oxida¢ni cinidlo, protoZe oxiduje hoi¢ik z oxidacniho ¢isa 0 na Il a soucastné se
redukuje na oxidaéni ¢ido —I1. Jak je z uvedenych rovnic patrné, oba déje, jak oxidace tak i redukce,
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probihaji soucasn¢ a pri reakci se nedaji oddélit. Jako piiklad oxidacné redukenich reakci v roztoku

miZzeme uvést oxidaci jodidu chlornanem

NaCl'O + 2Kl + H,O ——> NaCl™ + 12 + 2KOH

nebo oxidaci ionta Zeleznatych manganistanem v silng kyselém prostiedi
Mn"'O; + 5F¢" + 8H" —— Mn* + 5Fe* + 4H,0

Pri nékterych reakcich dochézi k oxidaci vice prvki, jako napi. pii oxidaci sulfidu arsenitého
3As,S; + 28HNO; + 4H,O0 —— 6 H3AsO, + 9H,SO, + 28 NO

Pri radé reakci se atom jednoho prvku miiZe oxidovat i redukovat. Takové reakce se nazyvaji dispropor -
ciaéni. Jako piiklad je zde uvedena reakce chloru s roztokem hydroxidu draselného pri teplote 100 °C.

3Cl, + 6KOH —— 5KCl + KCIO; + 3H,0

Standar dni elektrodovy a standardni oxidaéné redukéni potencial

Také deje, které probihgji pii elektrolyze na elektrodach, patii k reakcim oxidacné-redukénim,
protoZe jsou spojeny s pirenosem elektront a se zménou oxidacnich ¢isd prvka. Prikladem mize byt
elektrolyza vodného roztoku bromidu méd’natého. Kdyz do uvedeného roztoku ponorime dvé platino-
vé elektrody a piipojime je ke zdroji stejnosmérného proudu, miZzeme pozorovat na katodé vylucovani
meédi a v okoli anody ¢erveny roztok zabarveny vylou¢enym bromem. Oba procesy mizeme zapsat

nasledovng
katodaa Cu* + 26 ——> CU°

anodas 2Br —2e —— Bn,

H, E
‘\U_
H, > solny mistek
| —
— Cu (s)
. — Cu” (aq)
H' (aq)

Obréazek 5.5. Schématické zobrazeni galvanického
¢lanku

Jak je ze zapisu patrné, nakatod¢ probiha redukce
ana anodé oxidace; oba dgje jsou pii elektrolyze prosto-
rové oddeleny, ale opét probihaji soucasné. Schopnost
dané castice se redukovat nebo oxidovat je mozné
vyjédiit standardnim elektrodovym potencialem, E°,
uvaZzovaného procesu. Standardni elektrodovy potencid
se uréuje na zakladé meieni napéti mezi dvéma pol oclan-
ky spojenymi tzv. solnym mastkem (roztok elektrolytu).
V poloélanku piitom probiha dgj, ktery predstavuje zme-
ny nastévajici na katodé nebo anodé. Druhy polog¢lanek
tvori referencni elektroda se znamym potencidem.
Nedulezitejsi  referencni  elektrodou je standardni
vodikovéa elektroda, ktera je tvorena platinou povlecenou

platinovou ¢erni, sycena vodikem pii 298 K a tlaku 101 325 Pa a ponorena do roztoku o jednotkové
aktivité vodikovych iontd. Jgji potencid je definovan jako nulovy.
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Elektrodovy potencial kovi, E, je dan napétim mezi kationtovou elektrodou a standardni
vodikovou elektrodou. Kationtova elektroda je realizovana pliskem kovu, ktery je ponoien do roztoku
piidusné soli, v naSem pripadé se jedna o platinovou elektrodu pokrytou vrstvou vylou¢ené medi
ponoienou do roztoku soli med’naté (viz obr. 5.5).

Vztah mezi elektrodovym potencidem kovu E a standardnim elektrodovym potencialem E° je
dan rovnici:

E=E°+ 0 jogay: E ~ Eo+ 20
nF n

log [M™] (5.12)
kde R je plynova konstanta, T je teplota, F je Faradayiv ndboj, n pocet vyménénych elektroni a ay-+je
aktivita a [M™] koncentrace iontii v roztoku. Pro pribliZzny vypocet pouzijeme misto aktivit relativni
molarity. Pri aktivité iontd ay+ = 1 elektrodovy potencid E odpovida standardnimu el ektrodovému
potencidu E°. Pro systém Cu®*/Cu je jeho hodnota E° = 0,34 V. Stejné tak je mozné uréit hodnoty E°
pro dal&i systémy, napi. pro Au*/Auje E° = 1,50 V apro AI**/Al je E° = —1,63 V. Uvedené hodnoty E°
vyjadiuji schopnost daného kovu se oxidovat arozdéluji kovy naudechtilé, které maji kladné hodnoty E°,
ananeudechtilé, které maji hodnoty E° zaporné. Kovy sefazené podle stoupgjici hodnoty E° vytvaieji
tzv. fadu napéti kova.

Potencid oxidatné redukénich systémi, které obsahuji néjakou ¢éstici ve dvou riznych oxidac-
nich stupnich, je dan napstim mezi tzv. oxidaéné redukeni elektrodou a standardni vodikovou e ektrodou.
Oxidagné redukeni elektroda je tvoiena pliskem inertniho kovu, napi. platiny, ktery je ponoien do roz-
toku obsahujici redukovanou i oxidovanou formu n¢jake létky, v naSem pripadé je to roztok obsahujici
rozpudtény brom i bromid. Inertni kov zde slouZi jako misto, na kterém se vymeénuji elektrony.
Obdobng, jako v pripadé (5.11), je definovan vztah mezi E a E®; t.j. oxidané redukeénim potencidlem E
astandardnim oxidaéné redukénim potencidlem systému, E°:

E=E°+ R log & E~E°+ 0.059 lo [ox]
nF Ared n [raj]

(5.12)

kde an, areq jSOU aktivity a[ox], [red] koncentrace oxidované aredukované prvky ¢astice v roztoku.

Pri stejné aktivité oxidované a redukované formy odpovida redoxni potencia standardnimu
redoxnimu potencialu. Hodnoty E° pro nekteré dileZité reakce jsou uvedeny v tabulce 5.3. Redoxni
systémy jsou zde sefazeny podle klesgjici hodnoty E°, ¢ili podle klesgjici oxidacni schopnosti.
NejsilngjSim oxida¢nim ¢inidlem uvedenym v této tabulce je fluor, druhym ozon atd. Tak jak klesa
schopnost oxidacni, stoupa schopnost redukéni. Rozdil hodnot E° muZe napovedét, jestli mazZe néjaka
oxidagng redukéni reakce probihat. Napiiklad, jeli tieba rozhodnout, zda je mozné redukovat ionty Fe**
na Fe** roztokem chloridu cinatého podle rovnice

2Fe" + S** —— 2F¢ + Sn™
Pro uvaZované déje nalézame hodnoty E°:
Fe* + e — F&* Er

St + 26 ——>» S ES

+0,77V
+0,15V

171



Tabulka5.3. Standardni potencidly E° nékterych oxida¢né redukénich systémii

Elektrodovéreakce Dvojice E°/V
F, + 2e = 2F F/F +2,87
O;+2H" +2e = H,0+ O, 0;/ 0, +2,07
S,08 + 2 = 2505 S,0571S05 +2,01
H,0,+2H"+2e = 2H,0 H,0,/H,0 +1,77
MnO; +8H"+5e = Mn* +4H,0 MnO; / Mn? +1,51
PbO,+4H"+2e = Pb* +2H,0 PbO,/ Pb** +1,45
Cl, +2e = 2CI° Cl,/Cl™ +1,36
Cr,07 +14H" +6e = 2Cr* + 7TH,0 Cr,05 /Cr®* +1,33
2HNO,+4H" +4e = N,O+3H,0 HNO,/N,O +1,29
Br, + 2e = 2Br Br,/Br + 1,065
Ag +e = Ag Ag'/Ag +0,799
Fe* +e = Fe** Fe* | Fe* +0,77
I, + 2e =21 ik +0,54
[Fe(CN)s]* +e = [Fe(CN)¢]* [Fe(CNg]* /[Fe(CN)s] " +0,36
Sn* + 2e = Sn* Sn* /s +0,15
2H" +2e = H, H*/H, 0,00
Zn* + 2e = Zn Zn*/Zn -0,763
AP+ 3e = Al AlF /Al —1,66
Na" +e = Na Na'/Na -2,71
ca’t + 2e = Ca ca™*/Ca -2,87
K'+e = K K*/K -2,925

RovnovéaZzna konstanta K pro reakci elektronového pirenosu je dana rovnici:
(0] (0]
ink = JFE—E) (5.13)
RT
Po dosazeni hodnot E7, E> an (pocet vymetiovanych elektroni) dostaneme
2-(0,77-015)

InK = : K = 10%
0,059

Hodnota rovnovazné konstanty 10%* ukazuje, Ze reakce miize probihat uvedenym smérem témat
kvantitativné. Ze vztahu mezi rovnovaznou konstantou a rozdilem standardnich oxida¢né redukenich
potencialt (5.13) je patrné, Ze z rozdilu hodnot E° mizeme primo odhadovat, zda uvaZzovana reakce
miZe probihat. Rozdilu v hodnotach AE° = 0,2 V pro dvouel ektronovou vymeénu napiiklad odpovida
rovnovézna konstanta K = 10%’. Prabgh oxidacné redukénich déju je viak ovliviiovéan celou fadou
dalSich faktora, jako jsou kinetika reakce, reakéni mechanizmus, pH apod.
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Vliv pH na oxidaéné redukéni déje s miazeme ukazat na redukci manganistanu. Pro reakci
v silné kyselém a akalickém prostredi plati:

MnO; + 8H" + 56 —— Mn* + 4H,0 E° =+169V

MnO; + e —> MnOZ E° = +057V

Alkalické prostiedi sniZuje hodnoty standardnich oxidagné redukénich potencialtt oxoanionti a stabili-
Zuje vySSi oxida¢ni ¢idajgjich stiedovych prvka.

Prenos elektronu pii oxidacné redukénich reakcich je pomérné dlozity a neni vzdy uspokojive
vysvétlen. Pri fadé reakcich miZe byt elektron solvatovan, tj. obklopen molekulami rozpoustédia
podobné jako proton pri acidobazickych reakcich. NejznamejSim prikladem tohoto mechanizmu je

reakce sodiku s kapalnym amoniakem.
Na + xNH3(I) —— [Na(NHa),]" + [e (NH3),]
V pripadé koordinagnich doucenin se pomérné ¢asto uplatiiuje tzv. mastkovy mechanizmus.

Oba komplexy jsou v roztoku na okamzik spojeny ligandem, ktery vytvaii piechodné mustek.
V nésledujicim prikladé se prendsi e ektron z chromnatého iontu na kobaltity komplex pies chloridovy

mustek.
‘ l.---- e_ e_ ‘ .----
| =—=>»~=—==> Il

V jinych ptipadech elektron jako mikro¢astice prochézi koordinacni sférou obou komplexd,
které se na okamzik k sobg pribliZi. Tento prenos byl naptiklad pozorovan mezi aniontem hexakyano-
manganatovym a hexakyanomanganitanovym:

I I
A C N e A C N
N\C l Il"'IC//{' ST N\S ||||""C%
Mn -~ = Mn
N C N N C N

[

pd
pd
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5. 5. Radikalovéreakce

Reakce, v jgichZz mechanizmu se vyznamné uplatnuji piechodné seskupeni atomu, kterd jsou
bud” elektroneutrdni nebo i nabitd a obsahuji jeden nebo vice nesparovanych elektronii, se nazyvaji
radikalové. Radikdly se nejc¢astéji tvoii homolytickym Stépenim vazeb pusobenim tepelné a nebo
svételné energie, v jehoz dudedku v molekule nastane stav, kdy se na vazebnych a protivazebnych
MO vyskytne stejny pocet elektronii. Réd vazby pak nabude nulové hodnoty a vazba se &&pi tak, Ze s
atomy vazebné elektrony rozdéli stejnym dilem

A-B = A+ °B,

v pripadé molekuly H,O napiiklad vzniknou dvaradikaly

HO — H-0"+°H
Iniciace radikdlovych reakci nemusi byt vZzdy podminéna pasobenim svételné nebo tepelné energie.
Radikdly téZ vznikgji pasobenim oxidaénich a redukénich cinidel na nékteré létky, napiiklad
alkylhydrogen-peroxidy.

Radikdly jsou ¢astice silng reaktivni, atakuji jiné molekuly pfitomné v systému a vyvoléavaji
fadu vazebnych zmén, které vétdinou vyusti v Fetézovy mechanizmus reakci. V prvé fazi dochézi
k vytvoieni radikalt, tzv. iniciaci, v piipadé molekuly Br,

Br, —" 5 Br" + Br'

Volné radikdly napadaji dalSi pritomné molekuly, napriklad H,, za vzniku HBr a radikala H°.
Atomy vodiku H* mohou reagovat se zbyvajicimi molekulami Br,. Tento d&j, nazyvany propagace,
zpusobuj e prevadéni dal Sich molekul H, a Br, namolekuly HBr:

Br* + H, — HBr + H*
H* + Br, —> HBr + Br*
V prabéhu propagace nastavaji i deje retar daéni, které obraceji pribéh reakce opacnym smérem
H* + HBr —— H; + Br’
Br* + HBr —— Br, + H*
areakce terminaéni, které ve svém dusledku vedou k zaniku radikaa
Br* + Br* —— B,
H* + Br' —— HBr
H*+ H —— H,

Radikél ovym mechanismem probihé také rada polymera¢nich reakci.
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