Teoreticka anorganicka chemie



Magneticky moment

L.=Vn (n+2) B.M.

B.M. = Bohruv magneton = jednotka magnetického momentu (L)
n = pocCet neparovych elektrond.

1. Molekuly/ionty s poctem elektront (1-3), (3-5), (5-7), (7-10) a (13-16)

Pocet nepdrovych elektront n=[|(ND - total es)|]
ND = Cislice nasledujici za minimalni hodntou v daném rozsahu (t.j. 2, 4, 6, 8, 14)

total e’s = suma Z obou prvkl - naboj
‘| |’ = absolutni hodnota

He,* (3e7), celkovy pocet elektront =3, ND =2, n = |(ND - total e’s)| = |(2-3)]| = 1. y,=
vn(n+2) B.M. =V 1(1+2) BM = v3 BM = 1.73 BM.

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



2. Molekuly/ionty s poctem elektronti (10-13) a (16-19)

Pocet nepdrovych elektront n =[|(PD - total es)|]

PD = prfedposledni Cislice vdaném rozsahu (t.j. 12, a 18)
total e’s = suma Z obou prvkl - naboj
‘| |’ = absolutni hodnota

C, (13e7), celkovy pocet elektront =13, PD =12, n =1 (12 - total es) I =1 (12-13) I = 1,
Magnetic Moment p, = Vn(n+2) B.M. =V 1(1+2) BM = V3 BM = 1.73BM

F, (18e’), celkovy pocet elektronti =18, PD =18, n=1(18 - total es) I =1(18-18) I =0,
Magnetic Moment p = Vn(n+2) B.M. =V 0(0+2) BM = 0 BM = diamagneticka.

3. Molekuly/ionty s poctem elektronti 20

Pocet nepdrovych elektront n =[|(20 - total e’s)|]

total e’s = suma Z obou prvkl - naboj
‘| |’ = absolutni hodnota

Ne, (13e), celkovy pocet elektrond = 20, n = [(20 - total e-s)| = |(20-20)| =0
Magnetic Moment p = Vn(n+2) B.M. = V0(0+2) BM = 0 BM = diamagneticka.



Molecules or ions Total Number of e's n value (no of unpaired electrons) Magnetic moment () in BM Femarks

H.* 1 1 1.73 Para magnetic

H, He/* 2 0 i Diamagnetic
Hy Heg 3 1 1.73 Para magnetic
He,, 4 0 0 Diamagnetic
Li;" Hey 5 1 1.73 Para magnetic

Li;, He,t, Be/ ™ [ 0 0 Diamagnetic
Be," Liy 7 1 1.73 Para magnetic

Be, Li* g 0 0 Diamagnetic
Bey By ] 1 1.73 Para magnetic
E., Be;* HF 10 2 282 Para magnetic
B,.CF 11 1 1.73 Para magnetic

Cy BA N, CNT 12 0 0 Diamagnetic
Cy N,* 13 1 1.73 Para magnetic

N, CONO™ C.F CN- O 14 0 0 Diamagnetic
Ny NO.Op 15 1 1.73 Para magnetic
WO Oy 16 2 282 Para magnetic

Oy 17 1 1.73 Para magnetic

F.. 0y HCI 18 0 i Diamagnetic
Fr 19 1 1.73 Para magnetic

Ne; 20 0 0 Diamagnetic
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Magnetické vlastnosti

Diamagnetické latky: jsou sloZzeny z ¢astic (atomd), jejichZz vysledny magneticky
moment je nulovy. Ve vnéjSim magnetickém poli vzniknou magnetické dipoly,
jejichz magnetické pole plsobi proti vnéjsimu magnetickému poli. V latce tak
dochazi k mirnému zeslabeni vnéjsiho magnetického pole.

Paramagnetické latky: diky pfitomnosti neparovych elektronli v atomovém
orbitalu ma atom trvaly magneticky moment. Magnetické momenty atomU jsou
nahodné orientované kvuli tepelnym kmitdm mfizky a celkovy magneticky
moment je proto nulovy. V pritomnosti vnejsiho magnetického pole dojde k
natoceni dipdéld ve sméru vnéjsiho pole a celkovy magneticky moment je
orientovany ve smeéru vnejsiho pole. Paramagnetické latky vnéjsi magnetické pole
mirné zesiluji.

Dielektricka Magneticka
konstanta (g) susceptibilita (1)

diamagneticka e<1 n<0

paramagneticka e>1 n>0



Feromagnetické latky: jejich vnitfni magnetické momenty, které maji tendenci
spolu silné interagovat. Vsechny feromagnetické latky obsahuji mikroskopické
oblasti, tzv. domény. Uvnitf domén jsou magnetické momenty jednotlivych Castic
orientovany souhlasné. V nezmagnetovanych vzorcich jsou jednotlivé domény
orientovany nahodile, vysledna magnetizace materialu je nulova. V pritomnosti
vnejsiho magnetického pole dochazi k orientaci domén. Zesileni magnetického
pole a orientace domén ve feromagnetické latce je tedy zavislé na intenzité
vnéjsiho pole.
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metallic properties increase

atomic radius increases

metallic properties increase

Periodic Table
of
The Elements

’ atomic number & mass Increases !

number of oxidation states increases
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Periodic Trends: All Arrows point to increases
@ Electronegativity, Ionization Energy, Electron Affinity
@ Atomic Radius, Tonic Radius, Metallic Character
B8 Melting & Boiling Point
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Chemicka vazba

Castice chemickych latek



Chemicka vazba

lontova vazba (elektrovalentni)

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

Kovalentni vazba

Atomy mohou nabyt konfigurace inertniho plynu sdilenim elektronu (Lewis 1916).
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Koordinacné kovalentni (dativni vazba, donor-akceptorovd)

Jediny atom poskytne cely elektronovy par (tj. volny elektronovy par)
Akceptor = prvky (kationty) 3. skupiny, d-prvky, H*
Donor = prvky (anionty) 5.-7. skupiny, H-

' v & '-..C"::;}f Ci \'3' Chlorid hlinity existuje v plynném
g /U.'\ s / \ stavu jako AlCl,
) /AI\_... /-“\'\" /m\ /m\ Al = akceptor, Cl = donor
Cl Cl Cl: .- .- .,
. e ) -1[:|.+ .‘C| ‘.[:l,-
* e T
H30““7N\H + HY = C““'"N+\ NH,* v amonnych solich
HaC 3H d H *+ = akceptor
3 NH, = donor
_ ] -
L BH, v tetrahydridoboritanech
u <l H- = donor
i H BH; = akceptor




Kovalentni vazba

= vznika sdilenim jednoho nebo vice valenénich elektronli obéma prvky vazebného
paru. Kovalentni vazba je tvorena prekrytim atomovych orbitald a dle principu
nerozliSitelnosti Castic nelze wurcit, ktery elektron patrfi kterému atomu.
Pravdépodobnost vyskytu elektront v prostoru zaujimaném molekulou lze popsat
vinovou funkci, které urCuje molekulové orbitaly. Pokud atomy tvofrici vazbu nemaji
k dispozici dostatek elektront, mlze vzniknout nasobna vazba (0O=0, -N=N)

Attraction

Internuclear distance, r (pm) —

Shared
electrons

Potential energy (kJ/mol)

Poruseni vazby ZVYySi
r=74 S celkovou energii systému, k
serve

oy e tomuto ucelu tedy musi
2
byt energie dodana zvenci.



Teorie kovalentni vazby

Lewisova teorie
a
teorie valencni vazby

Teorie molekulovych orbitali

VALENCE BOND THEORY
VERSUS

MOLECULAR ORBITAL THEORY

Valence bond theory is a
basic theory that is used
to explain the chemical
bonding of atoms in a
molecule
EEEEEEEEEEEEEEEEEEDR
Does not give details
about molecular
orbitals

Explains hybrid orbitals

Explains the
hybridization of
molecular orbitals

Molecular orbital theory
explains the chemical
bonding of a molecule

using hypothetical
molecular orbitals

Based on the
molecular orbitals

Explains bonding
molecular orbitals and

antibonding molecular
orbitals

Does not explain the
hybridization of
orbitals
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Vaznost (covalence)

Vaznost je Cislo, které udava, kolik vazeb je atom daného prvku schopen vytvorit.
Souvisi s poctem valencnich elektrond.

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

Maximalni kovalence prvku zavisi na jeho poloze v periodické tabulce:

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

Prvky 3. a vyssSi periody, s prazdnymi d-orbitaly mohou rozsifit jejich oktet
prenosem elektronl z volného paru do prazdného d-orbitalu.
2= P =2d

Imn ground state 11 1l 1 1

Nap‘f pro siru: In excited state 1 I 1 1 I 1 I I 1 I 1 I I I

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



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

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

Aluminum
NI (TN (1D

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

zpUsobilo stericky problém zpUsobujici nestabilitu slouceniny. Maximalni vaznost
pozorovana u hliniku je 6.

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

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



Rezonance

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

rezonancnim hybridem téchto ekvivalentnich struktur.

0
E’ ?E} |:EJ The "double-headed" arrow
- - C. == Cas denotes that two molecules
~“~0® =0 TN are resonance isomers

0 (NOT in equilibrium)

Acefate ion resonance forms Resonance hybrid

® A Gl= A
N NI = TN
Allyl carbocation resonance forms Resonance hybrid

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

Energie kovalentni vazby vyplyva hlavné z rezonancni energie.



Experimenty ukazuji ze v karbonatovém iontu jsou ve skuteCnosti vSechny vazby C-O
stejné a maji hybridni charakter, odpovidajici strukture D:
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2. perioda- vyjimecné postaveni

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

4 na rozdil od 6 prvk{ 3. periody ([SiF¢]*, PCl., SF,). Napt. neexistuje NCl, na rozdil
od PCl,, AsCl; a SbCl.. BiCl; je nestabilni v dusledku relativistického efektu.

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

- u prvku vyssich period se uplatiuji d-orbitaly, které zvysuji reaktivnost
Napr. : CCl, + 4 H,0 — nereaguje
SiCl, + 4 H,0 — Si(OH), + 4 HCI (bouflivé)



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

u prvkd druhé periody (C, N, O) se vyskytuji nasobné vazby. Napf. O, (dvojna
vazba) vs. S; (jednoduché vazby), N, (trojna vazba) vs. P,, (jednoduché vazby),
slou€eniny s motivem Si=Si analogické alkenum nejsou znamy. CO, je plynny
monomer s 2 dvojnymi vazbami vs. SiO, je krystalickd latka, trojrozmérna sit

tetraedru SiO,.
u hydridu prvka druhé periody (C, N, O, F) se vyrazné projevuji vodikové vazby.
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Hydrogen Nitrogen Oxygen Fluorlne Chlorine Bromine
(Hz) (Nz) (02) (Clz) (Brz

(a) Elements that exist as diatomic molecules
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(b) Elements that exist as polyatomic molecules



Elektronegativita

Elektronegativita y = schopnost pritahovat vazebné elektrony.

Electronegativity Defining

Scale Equation Pauling: disociacni energie vazeb (D).
Pauling? e [Da 5 — ¥Da_a = Dy 5) M.ul.//ken: ionizacni energie (Ei) a elektronova
A B =\ Tev afinita (Eea)
Mulliken® € L4 F Allred a Rochow: efektivni naboj jadra (Zeff) a
_ 27 1 ea | . , v
EN = 0.336 x ( 2 eV ) 0.165 kovalentni polomér (rcov).
Allred-Rochow® EN — 3590 Zg 2 + 0744
(reov/1 pm)
p-block
7 F d-block
£ 32 a
EN,, =3.15x EN, 2 Br
2
En I
=5 2.4
z
2
M 1.6
0.5 & by
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Electronegativity the measure of the tendency of an atom to attract (a bonding pair of) electrons.

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

Elecironegativity
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Elektronegativita

Odhad hodnot elektronegativit (Pauling): 20 25 ag
2. perioda: E=(2-1)/2

3. perioda: E=(Z-8)/2 ‘o \ \\
Kapellos S., Mavrides A.. Journal of Chemical Education 64, 1987, 941. \ \ \
1.8

Odhad hodnot elektronegativit pro p-prvky:

Prvky podél diagonaly maji zhruba stejnou hodnotu 1.7 \ \ \ \
elektronegativity. Rozdil mezi paralelnimi diagonalami je In \
0.5 ve sméru zleva doprava (elektronegativita C je 2.5,
fluoru 4.0), a 0.1 ve sméru shora doll (elektronegativita i \ \
Sije1.9,In1.7). Pb
Vypocet vychdzi z rohové diagondly pro elektronegativitu 2 (B, P, As, Te), hodnoty
elektronegativit prvk( se pak jednoduse odhaduiji pricitanim hodnot 0.5 resp. odecditanim
hodnot 0.1. Napf. pro Bi se odectou 2 diagonaly shora doltd: 2 — 2 x 0.1 = 1.8; pro O se
prictou 3 diagonaly zleva doprava: 2 + 3 x 0.5 =3.5.

Pro dalsi prvky lze pozit pfiblizné hodnoty. H: 2.0; Skupina | a Il: 1.0; Sc - Mn: 1.6; Fe -
Cu: 1.8.

e R 4.0

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



Elektronegativita a reaktivita

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

H Electronegativity Values
2.20 for Some Elements
H, + Cl, = 2 HCl _
Li m B | € N
BH, + H,0 = B(OH); + 6 H, flad) Ll e
Na | Mg | Al | 81 P
SiCl, + H,0 = Si(OH), + 4 HCl 000 FESHY ve1 |88y 2o |2
BF; + AICI; = BCl; + AlF, u:::tz 1% 1?3.1 ;’i ETE.

Kovy maji tendenci pri reakcich ztracet elektrony, ty s nizsi hodnotou elektronegativity
ztraceji elektrony snadnéji, takze jsou reaktivnéjsi. Napriklad draslik (K) ma nizsi
elektronegativitu nez méd’ (Cu), takze je reaktivnéjsi. U kovl jsou prvky v nizSich periodach
reaktivnéjsi nez prvky na jejim konci (viz viz téZ hodnoty redoxnich potencidll a IE).

Nekovy maji tendenci pri reakcich ziskavat elektrony a ty s vyssi hodnotou elektronegativity
ziskavaji elektrony snadnéji, takZe jsou reaktivnéjsi. Napriklad fluor (F) ma wvyssi
elektronegativitu nez kyslik (O), takZe je reaktivnéjsi. U nekovl jsou prvky v nizsich
periodach méné reaktivni nez prvky na jejim konci (viz téZ hodnoty redoxnich potencidl( a
EA).



Teorie valencni vazby (Valence Bond Theory)

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

Vychazi z Levisovy teorie chemické vazby. Predpoklada se pfiblizeni dvou atomu na
takovou vzdalenost, Ze dojde k minimalizaci energie, prekryvu atomovych orbitald
a valencni elektrony se mohou stejné pravdépodobné vyskytovat vsilovém poli
jader obou atomu (jiz nerozliSim puvod elektronu); atomové orbitaly si ovsem
zachovavaji svuj puvodni charakter(jsou lokalizovany u prislusnych jader atom).

Onverlapping of thels and 2p orbitals

Overlapping of the
1s orbitals @

Covalent Band

H-H Covalent Bond

ODO—-—-—
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Teorie molekulovych orbitali (MO-LCAO)

Teorie MO vyuziva kvantové mechaniky k popisu tzv. molekulovych orbitald -to
jsou noveé orbitaly s novym tvarem, symetrii a energii (oproti plvodnim orbitaliim
atomovym). Valencni elektrony puvodnich atomu obsazuji MO nehledé na
pUvodni elektronové konfigurace v atomu (nerozliSitelnost elektront); plvodni
atomové orbitaly po vzniku MO jiz neexistuji, ovlivnily ovSem tvar, energii a pocet
nove vzniklych orbitall molekulovych.

s
antibonding

Tz
honding




)

Ip banding

n; antibonding

., bonding



Vystavbovy systém MO

sVvVvV/

Pauliho princip
Obsazovani degenerovanych MO se ridi Hundovym pravidlem

Posloupnost MO se vyjadruje graficky pomoci diagramt molekulovych
orbitalli

Fa _.;Gzp,';.
S
F. 2p H H 1 Tap, Tap, A.. '_ T 2p

S
Diagram MO umoziuje vysvétlit energii, o2
rad, délku vazby, magnetické vlastnosti ‘
(paramagnetismus, diamagnetismus), e H .
optické vlastnosti atd. l ! US

Electron Configuration: (O5)2 {0’25*}2 (O2p)2 (Tpp)4 (J‘Ezp*}“

Bond Order :%( 2-2+2+4-4) =1 Single Bond
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-"*. r'l: 2p
—1
o2pz
=
a'2s -"\__ 25
—T1
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o2s

2p

2s

N (AOs)

NO (MOs)




Disociacni energie vazby

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

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

H,(g) + 72 O,(g) — H,0(g) AH =7

Hodnoty vazebnych energii z tabulek:

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

% 0=0 (g) = O(g) AH, = 494/2 = 247 Kk
2H(g) + O(g) > H—0—H (g) —2 AH, = —2*459 kJ
H,(g) + 72 O,(g) = H,0(g) AH =-239 kJ

experimentalni hodnota AH =-241.8 kJ



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

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

Single Bonds
H—H 432 14 N—H 391 101 Si—H 323 148 S5—H 347 134
H—F 565 92 N—N 160 146 Si—Si 226 234 5—S5 266 204
H—Cl 427 127 N—P 209 177 Si—0 368 161 S—F 327 158
H—Br 363 141 N—O 201 144 Si—S 226 210 5—Cl 271 201
H—I 295 161 N—F 272 139 Si—F 565 156 S—Br 218 225
N—Cl 200 191 Si—Cl 381 204 S5—I1 ~170 234
C—H 413 109 N—DBr 243 214 Si—Br 310 216
C—C 347 154 N—I 159 222 Si—I 234 240 F—F 159 143
C—Si 301 186 F—Cl 193 166
C—N 305 147 O—H 467 06 P—H 320 142 F—Br 212 178
C—0 358 143 0O—P 351 160 P—Si 213 227 F—I 263 187
C—P 264 187 0—0 204 148 P—P 200 221 Cl—Cl 243 199
C—S§ 259 181 0—S 265 151 P—F 490 156 Cl—Br 215 214
C—F 453 133 O—F 190 142 P—Cl 331 204 Cl—I 208 243
C—Cl 339 177 0—Cl 203 164 P—Br 272 222 Br—Br 193 228
C—Br 276 194 O—Br 234 172 P—I 184 246 Br—I 175 248
C—1 216 213 0—1 234 194 I—I1 151 266
Multiple Bonds
C=C 614 134 N=N 418 122 C=C 839 121 N=N 045 110
C=N 615 127 N=0) a7 120 C=N 891 115 N=0 631 106
C=0 745 123 0, 408 121 C=0 1070 113

(799 in CO,)




Enthalpy

Vypocet reakénich enthalpii z vazebnych energii

Pri vzniku chemické vazby se energie uvolfiuje ( vazebnd energie ) a pfi stépeni chemickych

vazeb se musi energie dodavat. (disociacni energie).

(=] J— —
AH reaction E ﬂ'HﬁDJ‘tdSbTUkEH (reactants) E ﬂHﬁDnd:j'armEd (products)

[} h
= Average Bond Energies
AH = +634 | aH = +828 g g
' , Q=0 119 kecalf ol
; ; C-H ag
Tttt X Z-H 111
aH
CH, +20, 484 C=0 (in coy) 192
Reactants COs + 2H.0
Covalent Bonds Products

4 C-H+ 2 0=0

Covalent Bonds

40-H+2C=0

CHy + 20, —= C0, + 2H,0
—-[Z({Product Bond Energies) - Z{Reactant Bond Energies)] = AH(reaction)
—[(444 + 384) - (396 + 238)] = [828 - 634] = -194 kcal/mol

Caorrecting for the heat of condensation of 2 H2O product molecules 2(-10.5)
AH® = -194 - 21 = -215 kcal/mol

Single Bond Fnergies

(kJ/mol of bonds)

H C€C N O S8 F C Br 1
H 436
C 413 346
N 391 305 163
O 463 358 201 146
S 347 272 — — 226
F 565 485 283 190 284 155
Cl 432 339 192 218 255 253 242
Br 366 285 — 201 217 249 216 193
I 299 213 — 201 — 278 208 175 151

Multiple Bond Energies (kJ/mol of bonds)

C=C 602
C=C 835
N=N 418
N=N 945

C=N 615
C=N 887
N=0 607
0=0 498

C=0 799
C=0 1072




Slucovaci enthalpie, Hesstliv zakon

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

MY {ﬂH?F);qu

vych
prvky vychozi latky Tiwl(AHS )mt
vieh
AH7
Zrul(ﬁH )
ol o produkty reakee koneZné oxidy

spal

T IvI(AHT)
prod

Slucovaci: ﬂH D e = Z &Hﬂ prod. — Z{&Hﬂ}rmm.

Spalné: -&-Hggg — Z(-&ngjrfﬂkf Z{&Hﬁp prod.



Stabilita sloucenin

Velka zaporna hodnota slu€ovaciho tepla (sluCovaci entalpie) = velka odolnost
vuci rozkladu na prvky.

4Al+30,=2Al,0; AH,5=-3351.4 kl/mol (= enthalpie reakce)

sluCovaci teplo Al,O, je tudiz:  AH,q /2 =-1675.7 kJ/mol

Stabilni: Nestabilni:

A|203Z -1675.7 kJ/moI C|207 +75.73 kJ/moI

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

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

Stalé slouceniny Ize rozlozit elektrolyticky, nestalé se rozkladaji pfi mirném zahrati
nebo za chladu, nékdy explozivne.



Rad vazby

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

— o% B = # bonding electrons - # anitbonding electrons

T:*J— _‘,_ T

Bond
EYEp

2

Bond Order

Example

Single

Double

44_ G Triple

Pro He, je BO = (2—-2)/2 =0 Tato molekula tudiZ neexistuje.




Energy
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1s

AO of H*

H, H,™ He,™ He,
o, (1s%) 1 o = .
E
an | M- | 4 | |
Magnetism Dia- Para- Para- -
Bond order 1 Y5 Y 0
Bond energy 136 225 251 z
(kJ/mol)
Bond length 74 106 108 -
(pm)
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He,* bond order = 1/2

He, bond order = 0

%(1-0) = %;

Energy

O1s
1 f-:;'_\
1s
0y
Ois
AOQ MO
of H of Ha

Hz bond order =% (2-0)=1
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. 61*3
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s | T
c
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O
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H2_
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of H

.
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AO of H™

For H,, the bond orderis

(2= 1) = Y



iithium hydride LIH

bond order 1
bond energy 243 k)

2px  2py 2pz

A1 4

Bond order = 2

Molecule Electron Configuration Bond Order
Li2 (525)2 1
Be, (unstable) (65, (c%))? 0
B2 (0292 (05,2 My T9p)? 1
C2 (02)2(6%,)% (T, T2p)" 2
N2 (6292 (6%,)% (19, T, (02,07 3
02 (629)7 (6%,)7 (02)” (Rpppys Top)* (@5 5,07 :
F2 (6297 (05,)%(02,,0)° (Rapye o) (5, 5,0 1
Ne2 (unstable) )2 0

2 2 2 4 4
(025) (Giis) (GZPX) (T':Zpy’ J':sz) (ﬂ:iipy’ nfpz) (Gfpx




Rad vazby

B.0. =3 -0,5.(Celkovy pocet elektront - 14)

Total no. of e’s Bond Order , v o o
Celkovy pocet elektronu = suma Z obou prvku -

10 naboj
11

12

13 5

1
1.5
2
2.
14 3 B.O.decreases
2
2
1
1

Metoda funguje pro prvky s 10 az 18 elektrony.

15 5
16
i 1
18

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

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



Priklad

co

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

022-

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

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



Bond Order

Rad vazby

Pro dvojatomové molekuly (ionty) lze
provést vypocet z celkového poctu
elektronu (n):

40
B  ticctron 0-2 a2
is

Electron 2-4
} |u.n|.|.'z

Electron 4-6

3.0
20 / \ Electron 6-8

R- ]
1.3 Electron 8-14 |t “]I

/ \
. / \ [ ITTaIEL (20:n) 2
0.5 4 pyf—
- / \
012345678 91011121314151617181920

Mumber of electrons

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

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

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

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

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

1/2=0.5

Molekuly a ionty s n = 6-14:
B.O.=18-nl/2

Napf.: CO (n =6 + 8 = 14), tudiz B.O. =18 -

141 /2 =3

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

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

=2.5



Bpsciaz Total Numbsr of a7z Eond-Ondar
{Molacules or ions) {m) {E.0.)
Bond-Order Values for the zpeces having (1-2)z ; Bond order = n/2
H” 1 0.5
H., Ha™ 2 1
Eond-Order Values for the spece: having (2-6)¢= ; Bond order=I14-n1 /2
H: Ha’ 3 0.5
Ha;, 4 0
Li:" Ha: 5 0.5
Li;, Ha;", Ba™ 6 1
Eond-Order Values for the zpeces having (6-14)x ; Bond order=15mnl /2
Bz, Lir 7 0.5
E=, Li:~ 0
Ber, BS 9 0.5
E:, Ba™, HF 10 1
B:, C° 11 1.5
C:, B, K™, CN° 12 2
Co, W 13 25
M;, CO, KO, C&, CH,07 14 3
EBond-Order Values for the zpede: having (14-200¢= ; Bond order = (3-n) / 2
Mo, WO, O 15 25
WO, O: 16 2
O 17 1.5
F., 0., HC1 18 1
Fr 12 0.5
Ma; 20 0




Délka vazby

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

Bond

%Z
= =

)
il
o

Bond length and bond eneries

Bond Length
Bond Order {pm)
1 154
2 134
3 120
1 145
2 123
3 110
1 143
2 120

Bond Energy
(kJ mol™)

347
612
820
159
418
814
351
715

TAELE 24 Fond Lengths, Hectronegat vity Difbenomoes,

and Dip-:-le M oments of the H}Jdmgm Halidles

Bond Electronegativity Dipole
Compound Length (A) Ditherenoe Moment (L)
HE R-p. L= L&
HCl 127 0,2 1.08
HEr 1.41 0.7 0.82
HI 1.6l 0.4 0.44

ag=Tat I

Viiv elektronegativity

(Schoenmaker, Stevenson)



Polarita vazby

Distribuce elektroni byva v heteronuklearnich biatomickych molekulach
nerovhomérné rozdélena mezi oba atomy. To vede ke vzniku polarni vazby
(nerovnomérné sdileni elektronového paru dvéma atomy).

Priklad:

Vazba v molekule HF je polarni, s elektronovym parem lokalizovanym blize atomu F. Atom
fluoru nese parcialni zaporny a atom vodiku parcialni kladny naboij.

Hydrogen Hydrogen Fluoride Fluorine
H HF F
o0 . o*
H—F: -
. .
[ N
I | | S S
\2}3?& ” 2]))' et 2Px 2py 2Pz
E > o
l
A -
+6 6 2s 2s



Polarita vazby

Pure (nonpolar) Polar covalent bond:

Ionic bond:

covalent bond: electrons shared electron transferred
electrons shared unequally
equally
/_Aﬂlr i ‘\Ir g A
I |
| i I |
0.0 0.4 2.0 4.0
Electronegativity difference
Electronegativity Difference Covalent
Between the Bonding Atoms Bond Type Character
Zero Covalent
\ \J
Intermediate Polar covalent
\ !
Large lonic

lonic
Character




Kovalentni/iontovy charakter vazby

=z rozdilu elektronegativit

Elektronegativita ¢ = schopnost pritahovat vaz. elektrony (Pauling)

lontovost vazby NaCl:
Xy, =0.9,X4=3.1,1=0.64>0.5

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



lontovost vazby

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

i = exp[-0.21(X, - X;)?]

100 — |
KCl LiF
3 KBr ® KFe
3 15 ki ' e
k= Ligs LiclL X CsCl CaFe
5 Lile ® NaCl
2 50
) [ ]
= HF
S 25
[<B]
al
0 1 2 3

Electronegativity difference

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

rozpoustedlech.



van Arkel — Ketelaaruv trojuhelnik

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

3.00
L]
o
=
ﬁ s
=
= ?;ﬁz.m:
=
3 =
E: i
E >
g < 100
o
Lt
i
0,00 — =
075 1.00 2.00
Metalhic Absolute Electronegativity
2x = (% + o)

2

Covalent

lonic
Electrolyte
Hard

0oy 10 1.2 2.0 2.3 3.0 3.5 4.0

Metallic EN Covalent
Conductor Inzulstor
Malleakle Soft



Ll_i"

— = Metallic

| L
Lie” Be,C || B,C, (| © 2

LiBe|| Be |
L0 || Beo (|80, || Co, | (N0)|| 0, |3 ‘ 2

LF || Bef, || BF, || cF, || NF, || OF, || F, ‘LiEEHEEEEEH R ‘
‘th_:HEEEEHEa;CSH < ‘
‘Liaﬂ HEEHNEH BN HCEN“ H N, ‘
‘LizuHEeﬂ HEEGHHCGE H”gﬂau 0, ‘

| LiF [[BeF, || BF, || CF, || NFy [[ OF, || F, |

lonic

Covalent



lanic

2.0 Cs-F
Li-F
Ba-F
Cs-0
1.5 wl O Mq-F -
' Cs=C! < Be-F
- * 5r-0
Cs-Br
T f cs-s/ +Li-gr *M9-0 B-F
Cs-H »srgr *H9D
1.0 - 5” . Ma- f-F
Cs-Sb y/ »Li-K MgBr g0 e
= Hg-Br
] Cs=Sn / Na-si " S"~H « Sb-0
*MoH L, ggr  eH-0 B e
0.5 b— Na-Als Ca-51 = He-H CI-F
o . .
9 « Ma-5 = 5b-Br  .5-p
SroAl 9=31
- A1-Si - B-H « H-Br « N=0
[ eRe S's ﬁ”g AT 5-sp g *CIO
Cs- _na  *ST-Mg * Sh-H * “LBr-Cl
5 ;F" Cs-Na | Al-al  shosp>0 T T o0 F-F
0.5 Li g Mg 1.0 BGe 1.5H 8r 2.0 2.5
Metellic Li Sr ™g 8 Ge . H Br Covalent
C
lonic
200 Est
1.50|_
s BF
-SrBrz « Hg0 3
CszSb N
53 5rH2 . HgBr'z S50
- . . 202V3 F,
CsSn . Ni*S'I HgH? BBr s 6
. BeH . 3 L] Hzg BrF
0.50f CsM36 /" NaAl ucypsi® 2 SbBrg XeFg\ cIF
) . . . . SO,
- ?ML Al Mg2S1  BoHg  , HBr . Clo0 0oF
- » RDSF 2073 . a8 .
e SrMg WS sohg B gyt
0.00./ Li ,Sr Mg| Al BGeSb|Hp Ip B 05 F2
0.50 1.00 1.50 2.00 2.50

Metallic C Covalent



lontova vazba

= zalozend na elektrostatickém pritahovani opacné nabitych iontd0.

Ve slouceniné s iontovou vazbou existuji kladné a zaporné nabité ionty (kationty a
anionty), které si navzajem kompenzuji naboj — sloucenina musi byt
elektroneutrdlni. lontovou vazbu lze chapat jako kombinaci neutralnich atomu, pfi

které dojde k transferu jednoho nebo vice elektronl od jednoho atomu k druhému
(popfr. k nékolika).

1522522p®3523p®4s?t > 15225%2p®3s23p® [Ar]
o0 o0 _
] F( + : I: o > h(+- : I: :
[ N ( N |

Repulsive interactions

Total energy

Slouceniny s iontovou vazbou jsou
typicky soli, tvofici za béznych
podminek krystaly s vysokou teplotou
tani.

r=180

Internuclear distance, r (pm) >

o
—589 [Esm=emsenee
r=236 WL

‘Attractive interactions

Potential energy (kJ/mol)



lonizace

Pomoci Hundova pravidla Ize zobrazit také elektronové konfigurace iontu - jak
kladné nabitych iontu (kationty), tak zaporné nabitych iontd (anionty).

1. kationt vznika tak, ze z elektroneutralnino atomu je odtrzen jeden nebo vice
elektront; v atomovém obalu ma tedy kationt prfislusného prvku o dany pocet
elektroniU méné, nez ma elektroneutralni atom.

2. aniont vznika tak, zZe elektroneutralni atom pfijme jeden nebo vice elektronu;
v atomovém obalu ma tedy aniont pfislusného prvku o dany pocet elektronl vice, nez
ma elektroneutralni atom.

lonty neprechodnych prvku nabyvaji konfigurace nejbliz§iho vzacného plynu.

Na: 1s22s22p63s! —— Na*: 1s22s522pb
|_'_|

10 electrons total,
isoelectronic with Ne

Cl: 1s22s22p®3s23p> —— Cl: 1s522522p%3s23pb

18 electrons total,
isoelectronic with Ar

U prechodnych kovu se pri ionizaci odstépuji elektrony z ns orbitalu dfive nez z

(n-1)d orbitald.
Fe: [Ar]4s23d6 Mn: [Ar}4s23d5

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



1. Konfigurace vzacného plynu (ns2 np®)
He: Be?*, Li*, H-

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

Ar. Sc®*, Ca?*, K*, CI,S#

Kr: Y3* Sr2t, Rb*, Br, Se%

Xe: Ce%, La3t, Ba?*, Cs*, I, Te?

Konfigurace pseudovzacného plynu (elektronova 18; ns2 np® nd1?)
3: Cut, Zn?*, Gas3*
4: Ag*, Cd?*, In3*

2.
n
n
n =5: Au*, Hg?*, TI®*

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

n = 4: In*, Sn?*, Sb3*

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

[Hg-Hgl**

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

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



“and Symbal | Namber | Oxidation States Electron Configuration

Scandium (S¢) | 21 +3 Sc: [Ar] 4s°3d! =S J;.L“ L — -—
3

Titanium (Ti) | 22 4 TiAdddad | T 2 R —
Vanadium (V) 23 +2 43, 44,45 V: [Ar] 423 d° v: [Ar] -1-'[: JL AL -:: N—
Coromiwm | 34 | w2434 | Cr[ad4sse | T T L J-J; ==
Mangasese | 25 [+2,43,+4,46,47 | Mn: [Ar) 4s3¢5 | """ o i— — —
Iron (Fe) 26 +2.+3 Fe: [Ar] 4523d° Fe: [Ar] % | -L—-L i
Cobalt (Co) 27 2, +3 Co: [Ar] 4s33d” Co: [Ar] -ll: 1 1 i_.’l_ L
Nickel (Ni) 78 +2 Ni: [Ar] 4s73d" Nifar) 1L dL _E i
Copper (Cu) 29 +1,+2 Cu: [Ar] 45'3d"° Cu: [Ar] —1: 11 -E- il |
Zine (Zn) 30 +2 Zn: [Ar] 453d'° Zn: [Ar] —E— | s S '




Electron Conﬁgurations of Cations and Anions

Na [Ne]3s’ Na® [Ne]

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

Al [Ne]3s23p' AI%* [Ne] electron configuration.

H 1s’ H- 1s2 or [He]
Atoms gain electrons so
that anion has a noble- F 1s2s°2p°® F~ 1s°2s%2p° or [Ne]
gas outer electron

2002914 12 1029a29n6
configuration. O 18°2s°2p™ O 1s°28°2p° or [Ne]

N 1s22s22p® N3 1s522s22pf or [Ne]



Ti

Ti*
Tis*
Ti*

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

HERIRERERR
3d° 45"
WL [
3d* 4s”

3d° 45"

ANk

3d® 4g”

Metal ions 3d orbitals
[Ar] | ] |,
[Ar] [ ] [
[Ar] [ \
Mn2, Fe*  [Ar] L [J [J [J 1]
Fe*, Co*  [Ar] |JId |J ][]
(Ar] LU 1]
[Ar] SRR
[Ar] [LLLTLT I
Cu*, Zn?*  [Ar] J1d




More shells
give more

electron shielding

gives larger
radius

\

lontovy polomeér

lonic radius

As amelal loses electrons to form an ion the radius shrinks

As a non-metal lgains electrons

to form an ion t

e radius grows

& R
> &t 3+ 4+ 2- 1- 0
Semimetals 5
Metalloids B
e O
Iransistion metals A]
2| 2| 2 Hrmmgb
Ti|V|Cr 0| Ni Cu|Zn|Ga
40 | 3 | 44| a5] 46| 47 | a8
G bMuTcRuathAngQ
5 57 72 73 74 75 76 77 ™ |79 RO 81
La|Hf | Ta| W Re| Os Ir | Pt |Au|Hg| T1 | Pb
87 K5 H9
Fr §Ra | Ac
Alkali  41kaline
metals earth
metals

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

Decreases Decreaqses
. 8

2
He
516 1] 7 9 10
BJICIN F | Ne

131141516 § 17 | 18
Al Si | P S | Cl}Ar
21 122 123 024 25012627 2829130313233 34]351]36
3713813940041 42 || 43 45 § 46 | 47 || 48 50 § 51 |52 5354
Rbg Srj Y QZr §Nb Mo || Tc Rh | Pd § Ag || Cd Sn | Sb | Te | | Xe
55 § 56 72§73 074075176 § 77 |78 J 79 | 80 )| 81 | 82 |83 | 84 | 85 ] 86
Cs | Ba Hf f Ta f W JRe JOs§ Ir | Pt JAujHg§ Tl §Pb )] Bi J Po § At | Rn
87 || 88 1041054106107 4108 10981108111 41121131141 1164117118
Fr § Ra Rf Db | Sg § Bh j Hs f Mt § Ds | Rg § Cn JUut U Lv JUusjUuo
67
Ho

48115
Fl up
57§ 58 | 59 61 | 62 | 63 | 64 | 65 | 66 68 69§ 70§ 71
La § Ce }§ Pr PmSmJ Eu § Gd | Tb § Dy Er §fTm§ Yb j| Lu
89 90 § 91 § 92 § 93 95§ 96 | 97 | 98 100§101§102§103
AcjThiPaj U JINp AmQCm|j Bk | Cf FmiMd} Noj Lr

Increaqases




i Be?t N3-
o . . . O Ne
= @ Metals
. ® lons g ¢ Semimetals 1ae s
<<
Mg?* @ Nonmetals AR+ | si% p3— 52— a-
72 53.5 40 212 184 181
3+ Ti3+ r2+ Mn2+ e2+ c°2+ Nl2+ Cu2+ zn2+ Ga3+ Ge4+ A53+ sez—- Br~
138 74.5 74.5 58 198 196
Rb* g2+ y3+ 4t Nb3+ T+ u3* Rh3* Pd?t Ag Cd2* In3* sn* sb3t Te2™ i
152 118 90 66.5 76 221 220
+
Cs Hf4+ Re** Os*t Ir3+ P2t Aut ng+ T3+ Pb* B3t

135 137 102 88.5 7 i 103



Diagonalni analogie

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

main group

Li - Mg 1 13 14 15
Be - Al dobné
" o . podobné
2 IS:.;I period 2 elektronegativity,
- obdobna hustota
N-S period 3 naboje
O -Cl

n % \c\fr

| se % 2 | Te | Ru
Cs | Ba | La | bg | Pr| Nd-Er Tm|‘|"!;|||.,|,.| Hif ke | Os
Al

Ac | Th | Ba | U-Fm | Hd | No Lr|l?l.l' Db | Sg | Bh | Hs
1 | 1 1




Li — Mg Atomic Radi

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

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

Uhlicitan, fosfore¢nan a fluorid lithny jsou Spatné rozpustné ve vodé (na rozdil od
ostatnich prvkd 1. skupiny). Odpovidajici soli prvkd 2. skupiny jsou nerozpustné
(nizké mrizkové a solvatacni energie).

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

Chloridy Li a Mg jsou rozpustné v alkoholu a pyridinu, jsou hygroskopické
(absorbuji vihkost s okoli) a tvori krystalické hydraty (LiCl-2H,0 resp. MgCl,-6H,0).

Uhlicitan lithny i uhliitan horecnaty jsou nestabilni, zahratim vznikaji prislusné
oxidy a uvolnuje se CO,.

Be — Al
tepelna nestdlost uhlicitant a hydroxid( Be a Al.

~

—
~

o

B - Si
B a Si tvofi monomerni tékavé, reaktivni, samozapalné hydridy, polovodice,
kyselinotvorné oxidy atd.



Goldschmidtova pravidla

Goldschmidtova pravidla (Goldschmidt 1937)

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

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

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

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

Ringwoodovo doplnéni Goldschmidtovych pravidel (Ringwood 1955)

4. Substituce je omezena v pripadé pokud jsou sice splnéna prvni dve pravidla
(velikost, ndboj), ale ionty maji rozdilnou elektronegativitu.

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



Na* ion ma tutéz velikost jako ion Ca?*, v dlsledku odlisSného naboje je vsak
nezbytna dvojita substituce. To fesi dalsi dvojitd substituce: Si** ma také podobnou
velikost jako Al3*.

Zivcovity mineral plagioklas se vyskytuje ve variantach s rGznymi chemickymi vzorci, od
Ca,Al,Si,O4 (anorthit) az po NaAlSi;O4 (albit), tyto dvé formy se vyskytuji ve spolecnych
tuhych roztocich. Zivcovity mineral ortoklas se normalné vyskytuje jako KAISi,O,, zpravidla
neobsahuje Zadny Na nebo Ca. Zivce obsahujici Ba jsou pomé&rné vzacné, nicméné mohou
tvofrit tuhé roztoky s ortoklasem.

Stopovy Rb* muze v krystalové mrizce minerald bohatych na draslik (jako jsou
draselny Zivec a slida) nahrazovat K*.

Cr3* a Ni?* mohou v krystalové mtizce mineral( bohatych na hofcik (jako jsou olivin
a pyroxeny) substituovat Mg?*.

Protoze Fe?*a Mg?* maji podobné chemické vlastnosti, jejich vzajemna substituce
se objevuje u mineral( jako jsou olivin, orthopyroxen, klinopyroxen, granat a
inosilikaty (hornblende). VSechny tyto mineraly tvori celou fadu smésnych krystal(
od téch bohatych na horcik az po ty bohaté na Zelezo. Fe?* und Mg?* mohou byt
substituovany také ionty Mn?*, k cemuz dochazi pouze do urcité miry, hlavné kvuli
vzacnejsimu vyskytu manganu.



1. ionizacni energie atomu

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

= energie nejvyssiho obsazeného orbitalu ovlivnéna atom. Cislem a elektron.
konfiguraci valencni sféry — periodicky pribéh
zavislosti IE na atomovém Cisle

o Alkali metal
o Alkaline earth metal
o Transition metal

30 o Post-transition metal
o Lanthanide
%' o5 I-cl)e o Actinide
— Ne o Metalloid
& o) o Polyatomic nonmetal
o 20 o Diatomic nonmetal
o o Ar o Noble gas
c o) Kr
g 5 % o 0 Xe
H o @) Hg Rn
-E 10 O © (x) O 00 O d) © OO
i) (o) 00 o ) © Q00
5 < | S G0 o050 o Oodxpmo o0 00000000000 g
= Li 0] @ [5)
= Na K Rb Ce Fr
0 -
0 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100 110

Atomic number (Z)



a) vzrust IE v periodach (zvySuje se ndboj jadra)
b) pokles IE ve skupinach (zvysuje se vzdalenost valen¢nich elektront od jadra)
c) podruzna maxima dusledkem uplného nebo polovi¢niho zaplnéni orbitalu)

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

More shells

give more
electron shiclding
gives smaller
lonisation energy

10omn

More protons makes greater attraction of electrons which makes 1onisation energy larger

Alkali  gjkaline

maetals

10N
Semimetals 5 b 7 8 | 10
Metalloids | B 1 C | N Ne
o 13 15| 16 | 17 || 18
Transistion metals /m' SI P S Cl AI'
a[2s|26] 22 29 30|31 )32 ]33]3]30] 3
CrP— Ni|Cuo|Zn Ga|Ge| As| Se | Br Kr
{ 44 45 46 47 48 | 49 5 | 51 52 53 § 54
0| Tc Ru|Rh|Pd Ag|Cd| In|Sn|Sb| Tej} I | Xe
75 | 76 | 77 | 7B 79 BO | 81 | 82 | B3] S84 § B5 | 86
Re|Os Ir | Pt Au Hg| Tl Pb| Bi|Po} At|Rn

earth
metals



1. ionizacni energie

Li Be
520.2 899.5
Na Mg
4958 7377 3 " 5 6 7 8 9 10 1 12

K Ca Sc Ti \'} Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn
4188 5808 6331 6588 6509 6529 7173 7625 7604 7371 7455 9064

Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag dd
403.0 549.5 5999 640.1 652.1 684.3 702 710.2 719.7 804.4 731.0 867.8

Cs Ba La Hf Ta w Re Os Ir Pt Au  Hg
375.7 502.9 538.1 6585 7284 758.8 755.8 814.2 865.2 864.4 890.1 1007.1

Fr Ra Ac Rf Db Sg Bh Hs Mt Ds Rg Uub Uut Uuq Uup

393.0 509.3 498.8 580

Lanthanides |  Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu

6 5344 528.1 533:1 538.6 544.5 547.1 593.4 565.8 573.0 581.0 589.3 596.7 603.4 5235

Atiidss | Th  Pa U Np Pu Am Cm Bk Cf E Fm Md No Lr

7| 6085 568 597.6 604.5 5814 576.4 578.1 598.0 606.1 619 627 635 642 4728




1. ionizacni energie .

2000

First lonisation Energies Across Period 3
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effective nuclear

charge density
Decrease Al e- in higher energy 3p orbital, less energy needed to lose e

Decrease S as there is repulsion between the electron pair occupying the 1st ionisation energy of the first 20 elements
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Diskontinuita mezi skupinami IIA a
IlIA: elektron je odebran z p-
orbitalu, tj. z vétsi vzdalenosti od
jadra nez s-orbital. Navic muze hrat
roli i repulze s s-elektrony.
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1000

First ionization energy (kJ/mol)
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K Rb

Xe
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Atomic number
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First ionization energy (kJ /mol)
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Atomic number

Diskontinuita mezi skupinami VA a
VIA: elektron je odebran z dvojmo
obsazeného orbitalu. Repulze
ostatnich elektrond napomah3d
odstranéni elektronu.



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

The IE lithia je menSi ze dvou divodu:

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

2) 2st elektron v lithiu je stinén elektrony vnitini slupky 1s. Efektivni ndboj jadra je
ovSem ve skutecnosti vétsi nez 1 protoze radialni distribuce 2s orbitalu vykazuje
urcitou pravdépodobnost vyskytu 2s elektronu v blizkosti jadra.

The ionization energies (kJ/mol)
z Element First Second
1s 1 H 1312 , 2
2 He 2373 En = -R Zeff
3 Li 520 \ n2
N 4 Be 899 IE=-En
o 2s 5 B 801 Zeotf
= / 6 C 1086 2373 = 1312
2p 7 N 1400 "
8 O 1314 Loff = 1.34
aQ F 1680 N
} \ 10 Ne 2080
|

. M+ 1St 1E —s Mt 4 e
Distance from nucleus (r)



lonizacCni energie

loniza¢ni energie postupné narulstd se stupném ionizace. Kdyz jsou odstranény
vSechny valencni elektrony, ionizac¢ni energie se skokoveé zvysi (kvantovy skok).

lonization Energies (in kilojoules per mole)
Element 1st 2nd 3rd 4th 5th 6th
H 1312.1
He 23725 5250.7
Li 520.3 72985 11815.6
Be 899.5 1752.2 148495 21007.6
B 800.7 2427.2 3660.0 25027.0 32828.3
C 1086.5 2352.8 4620.7 6223.0 378324 472794
Element Il 12 13 14 15 16 17
Na 495 4562 (inner-shell electrons)
Mg 738 1451 L0
Al 578 o g 2745 11377
S 786 1577 3232 4356 16,091
1012 1907 2914 4964 6274 21,267
5 1000 2252 3397 4556 7004 8496 25107
Cl 1251 2298 3822 5159 6542 9362 11,018

Ar 1521 2666 3931 5771 7238 8781 11,995
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Oxidacni cislo
Oxidacni Cislo prvku ve slou€eniné je vyslednému naboji (skuteCnému nebo
mysSlenému), ktery by dany atom ziskal pfi uplné polarizaci vSech svych vazeb. Jde

o formalni pojem, ¢asto neodpovida skutecné elektronové konfiguraci v molekule.
piSe se fimskou Cislici, vpravo nahore od znacky prvku.

Common Oxidation Numbers of the First 39 Elements

S
T S Se
+6 + N B (o] VcrO o As O

4 cO 5 © © 5 0 © Ge© O
5 +4T BOO o0 gc ©0 Of N GaO O ©
£ + BO © Mg © O O 3 OO 00000 2,0 O © o,
S +2TL0 00 Na © Kk © 0000000 O o]
c Sr
c t0 o} o © Co o o o
S og4+—m—— Cu  Bb ]
@

+ o)
o o O o S o Se

-4 1 o N o P o As
L s L JC llllllll Si llllllllllllllllll Gie iiiiiii
2 4 6 8 10 12 14 16 18 20 22 24 26 28 30 32 34 36 38 40

Atomic number

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

Il Soucet oxidacénich Cisel vSech atomu v iontu je roven jeho naboiji.

Volny atom ma oxidacni Cislo nula.



(T
R ——
H
ap
H O Nl — -
SLNo | OXida ﬂ:i"“ number of | 1 the compound Calculation
e element
x+2(-2) = 0
1 C co, . 4
20+ D +x+4(-2) =
2 S H,SO, 2+x-8 =
X = +6
2x+ 7(-2) = 22
3 Cr Cr,0.% 2x-14 = -2
X = +6
X+ 2(+1)42(-1) = 0
4 C CH,F, . - 0
x+ 2(-2 = 0
5 S S0, 2)
- X = +4

.._2

:Q:
2 45 .2
. N 0.

Examples

CO2 CO C CH4 H2 Cl2 HCI

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

NaCl KMnOs ZnO CaF:2
() ENETI) (#2)(2)  (+2)(1)

O2 O3 HO2 H202 H20 OF

©) @ NE12) (+$NC1) (+H1)(2) (+2)(-1)



Oxidacni Cislo
Je dano el. konfiguraci, prvky se snazi zaujmout elektronovou konfiguraci:
a) vzacného plynu ns? np®

b) elektronové osmnactky ns?(n-1)d° np®
c) elektronové dvacitky ns? (n-1)d'® np®(n+1)s?

Oxidoredukcni chovani

U prvkd hlavnich podskupin klesa stalost max. oxidacniho cisla v podskupiné
smeérem k tézsim homologlm a roste stalost nizSiho oxidacniho ¢isla.

PV,III % BiV, 11

Ve

nestalé nizsi oxidacni Cislo = reducni ucinky
nestalé vyssi oxidacni Cislo = oxidacni ucinky

Oxidacni Cislo negativné koresponduje s iontovym polomérem daného prvku.



Oxidacni cisla neprechodnych prvku

Oxidation number

Li Be B C N O F Ne

Proménlivost negativnich
oxidacnich Cisel je znamau C, N
a 0.

- Pkehled oxidatnich &isel vybranych prvka ve sloudeninach

Symbol prvku

Hodnota oxidaéniho éi'sla

zaporna kladna
H -1 I
(0] -1, -1
Li, Na, K, Rb, Cs, Ag ‘ I
Mg, Ca, Sr, Ba, Zn I1
Cu, Hg IL1I
Au 1 -
Fe, Co I1, 111
- Al 1l
Cr _ II1, VI
C . e\ H, IV
Si =\ A%
Sn, Pb _ ILIV
N i LILTLIV,V
S ~1II 1V, VI
P, As, Sb —1II HIL,V
Mn 11 111, IV, VI, VII
~CLBr, I -1 1,11, V, VII
Os, Ru 1V, VIII
F




oxidation

¥

IV Bifi I -1
o ., oy, ., o CH, HC—CH; H,C=CH, HZ=CH
Zvysovani oxidacniho Cisla béhem reakce
odpovida oxidaci. 1 0 e 1y
_ . CH;OH H,C=0 H—C, 0=C=0
Snizovani oxidacniho Cisla béhem reakce OH
odpovida redukci. -1 il D
CH,CH,OH  H,C—=C H,C—C
5 5
H OH
= reduction
Prlklad 11— - -2 (treat S like O) - 0 (elemental 1 0
* J:/ f form) | fﬁ
y o 2
because the
Ois -2 and
the molecula
is neutral
P‘I{I'klad +4  So.3 coefficientx +4 = +12

| |
3S + 4 HNO3 9 3802 +4NO + 2H20

0 +1 +5 -2 +4 -2 3 2 # -2
‘ -3 So. 4 coefficientx-3 =-12
s e - S. By how much? g {5 +4 = change of +4

5 g Which was oxidized?
Oxidation

numbers Which was reduced?  N. By how much? "‘? t3° +2 = change
0 =



Sekundarni periodicita

Sekundarni periodicita:
prvky periody n+2 jsou obdobou prvkl periody n.
Priklad:
1. bézné existuji anionty CIM'O, a IO, naopak BrV!"O," je velmi nestaly.
2. bézné existuji PCl; a SbCl, AsCl; je nestabilni, NCl; a BiCl; neexistuiji.

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



Pravidlo osmi

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

Suma absolutnich hodnot nejvyssiho kladného mocenstvi a nejvyssiho zaporného
mocenstvi je roven Cislu 8.

Priklad:
Cl: |-1]+1]7|=8 S: |-2]+]6]|=8
P: |-3]+|5]|=8 Si: |-4]|+|4]| =8
1A IVA VA VIA VHA VIHA
H C N O F
+1 +4 ;o ] =
it to to =2
~4 -3
P-As S5--Se Cl-1 Xe
o gt 16 i +8
+3 +4 +5 +6
-3 -2 +3 +4

+1 42
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Maximalni oxidacni Cislo je u nekovu rovno Cislu
skupiny.

Minimalni oxidacni Cislo je u nekovl rovno cislu
skupiny - 8.

Tvofi-li prvek slou¢eninu RH,, potom oxid s nejvyssim oxidacnim Cis

R208-n

Priklad:
HCl cl,o,
H,S $,0,=50, H,S0,
NH,  N,O. HNO,
PH, P,O.
CH, c,0,=CO, H,CO,

SiH,  Si,0,=Si0, H,SiO,

Srowec Group 6A Group 7A
cloy 47
S0, T +6 ClLO, 1 +6
NO,™ = +5 $,0.2 -1- +5 ClO; 45
N,O, 1 +4 50, ++4 ClO, - +4
NO,” —+— +3 $,0, 1 +3 ClO,™ - 43
NO — +2 §,05% 1= +2 — +2
N,O 1 +1 8,Cly =1 +1 ClO™ —+ +1
N, =+ 0 Ss—T 0 CL-T— 0
NH,OH -+ -1 H,S, T -1 CIm——-1
N,H, T -2 H,5 — -2
NHy =—=—3
' em odpovida

H,Cl,0, = HCIO,

H,P,O, = HPO, = H,PO,
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Oxidacni Cislo prechodnych
kovu
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S5 Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn

3B 4B 5B 6B 7B r—8B— 1B 2B

+8
+6 @, @,
+4
? o B
+2 .;.
0

LSc Ti V Cr Mn“Fe Co NiJ Cu Zn

v v

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

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

Table 5. The oxidation states of the lanthanide elements

La Ce Pr Nd
57 58 59 60

Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb
61 62 63 64 65 66 67 68 69 70

Lu
7

Lanthanoidy

2 @ 2 2 (2) 2 2 2
3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3
4 4 (C))] 4 )]
Table : Dxidation States of Actinium and Actinoids
. - 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3
Aktinoidy 4+ 4 4 4 4 4 a4
5 5 5 5 5
7 ri



H H He
Pravidlo n + 10
Li | Be Bl CJN]|O]| F|Ne
y . Na jig silpls]cC Mg Si | P[S Ar
Neprechodné (s- nebo p-) < ca ] \ T o] ‘ CN
Ca| S| Ti V | Cr | Mn Co | Ni |Cd| Zn a | Ge | As | Se Br Kr
A iNna i NH,
prka vn te Skuplne VykaquI Rb Sr {Y Zr | Nb | Mo | Tc ‘—%I Rh|Pd| A Cd|jIn | Sn | Sb | Te I Xe
Odebne OXIdacnI Stavy Jako Cs | Ba \u Hf | Ta| W | Re (is Ir | Pt | Ad| Hg |JTl | Pb | Bi | Po | At | Rn
pFeChOdné (d') prka Vv (n Fr | Ra || LNJ-Th} Pa | U Bh//Hs Mt |Uun|UuldyUub
, . v f| Db | Sg
+10)-té skupiné: — L A4
La|Ce| Pr {Nd|Pm|Sm| Eu|Gd| Tb| Dy | Ho| Er | Tm| Yb
Ac|Th|Pa| U |Np|Pu|Am|Cm| Bk | Cf | Es | Fm|Md | No
Mn, Re vs. Cl, Br, |
Cr, Mn, W vs. S, Se, Te
apod.
Group 0 I II 11T I LT Wi ¥II VIII
a b | & b a b | & b | b d b [ a b
H 1
V kratké formeé .
. . , He 2 (55 Be 4 BS CE i 0& Fa
perIOdICke tabUIky Me 1o Ma 11 Mg 12 a1 13 Si1d F15 516 C117
JSOU tyto dVOJ'Ce ari1g k19 Caz2n Sc 2 Ti 22 W23 1Cr 24 Mn 25 A= e B
1 ° Cu 29 Zn A0 Ga 31 g3 B A5 Se 34 r35|Mi 26
Skupln prVku Krig [|Eb3ET Sr 35 ¥ 39 Zr 40 Mo 41 Mo 42 = RFu 44, Fh 45,
ag a7 Ed 45 In 49 n S0 ShSl Te 52 | 53| Pd 46
ZObrazeny SpOIU' Hebd |[Cs5 Ba 56 D=k Hf 72 Ta 73 L Fe 7o Oz 76, Ir 77,
A1 73 gao T1 &1 b G 83 a8 — |Pt 78
REndo | — Fa oo AC 59 Th Q0 Fa 91 L

* Lanthanum and the lanthanaons

21997 Encyclopaedia Britannica, Inc.




V dlouhé formé periodické tabulky jsou

stejnou rimskou Ccislici.

w--- S-Block Elemems ---»

Group -» 1A

Period
1

A o d-Block Elements

o p- Block Elements

f-Block Elements

LT) 8 59 60 61 62
Lanthanide Series* La Ce Pr L[] Pm Sm
138.9 1401 1409 1442  (145) 150.4

89 90 91 92 93 94
Actinide Series** Ac Th Pa U Np Pu
122?: 232 231 238 lZJ?l 12441

tyto dvojice skupin prvkd oznaceny

0(Zero)

2
He
4.003

10
Ne
20.18

18
Ar
39.95

36
Kr
83.79

a4
Xe
131.3

86
Rn
(222)

118
Juo
(294)

63 64 65 66 iT 68
Eu Gid Th Dy HO Er
152.0 1572 1589 1625

95 9 97 98 99 100
Am cm Bk cf Es Fm
(243)  (247) (247) (251} (257)

70

173.0

102
No
(259)



Sc Ti v Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn
+3 +2 +1 +2 +1 +2 +2 +2 +1 +2
+3 +2 +3 +3 +3 +3 +3 +2
+—d4 +3 -4 -4 4 +4
-4 +6 - +6
+5 +7
Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd
+3 +4 43 +3 +4 +2 +3 +2 +1 +2
+5 +4 +6 +3 -4 +3 2
+5 +7 +4 +6 +4 +3
+5 +5
+6
+8
La Hf Ta W Re Os Ir Pt Au Hg
+3 +4 +4 +2 +3 +2 +2 +2 +1 +1
5 +3 +4 +3 +3 +3 +3 +2
+4 +5 +4 +4 +4
+5 +6 +6 +6
+6 +7 +8

Ve skupinach
prechodnych kovu
vzrista stabilita vyssich
oxidacnich stavu shora

dold, u nizsich
oxidacnich  stavl je
tomu naopak.
CcrV! Cr! *
MOVI MOIII
WVI WIII




Oxidacni Cisla a elektronova konfigurace d-prvku

+7
+6 +6 +6
+5 +5 +5 +5 +5
+4 +4 +4 +4 +4 +4 +4
+3 +3 +3 +3 +3 +3 +3 +3
+2 +2 +2 +2 +2 +2 +2 +2
+1
Ti W Cr Mn Fe Co Mi Cu
[Ar] [Ar] [Ar] [Ar] [Ar] [Ar] [Ar] [Ar]
3d?4s? 3d*4s? 3d°4s? 3d%4s? 3d%4s? 3d74s? 3d%4s? 3d1%4s?
3B 4B 5B 6B 7B 8B 8B 8B 1B 2B
Oxidation (3) (4) (5) (6) (7) (8) (9) (10) (11) (12)
State Sc Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn
0 d' d? d’ d? d’ d® d’ d® d’ d
+1 d? d’ d’ d° d’ d? 4"
+2 d? d? d? d’ d® d’ d® d’ d'
+3 d d d? d? d* d’ d® d’ 7k
+4 dv d d? d? d? d’ d®
+5 d" d! d* e
+6 d" d! d*
+7 d’



PERIODIC TABLE OF THE ELEMENTS

showing oxidation number (oN) trends

Monmedals
I
Group narmes® 18
1 Hydrogen & the alkali metals 15 Pnictagens
1 2 Alkcaline earth metals 16 Chalcogens 2
11  Coinage metals 17 Habogens i3 14 i5 16 i7 He
13 lcosagens 18 Helium group
2 14 Crystallogens 10
*Groups 3 to 10, and 12 are named after their Ne
first members Le. Grouo 3 is the Scandium Grouo 18
. Ar

5 & 7 & a 10 1 12
29

23 24 25 26 27 28
v & Mn Fe Co N

41 42 43 44 45 46
Nb Mo Tc Ru Rh Pd

73 74 75 76 7 T8
Tas W Re Os Ir Pt

105 106 107 108 109 110
Db Sg Bh Hs Mt Ds Rg

113 114 115 116 117 118
Nh Fl Mc v Ts Og

28 N ¥8 2N -

Transition matals (ions with incompheta d-subshid) Posl-iransifion metals (excl, Al)

67 68 69 70 71
Er Tm L] Lu

58 59 60 61 62 63 64 65 66

. *Ce** Pr** Nd* Pm Sm Eu Gd Tb** Dy* Ho
%8 %3 100 101 102 @
oS ps™

% 91 92 9% 97
ey e 3 [ e e e

Lanthanides

Innar transition matals
Highest, most stable on is the group number;
lower on compounds are less stable Maost stable o is +3
Compaunds of higher on become increasingly Most stable on increases from +4 to +6 +n  Highest on
mare stabla in any group with increasing 2 " Most stable on decreases from +5 to +3 +n  Most stable on T Bturcation
Compounds of higher o become increasingly Mast stable om is +2

less stable in any group with increasing Z




Oxidacni Cisla a nazvoslovi anorganickych sloucenin

oxidaé¢ni ' zakoné&eni priklady oxidu pomér
¢islo prid. jména nizev vzorec | atomi
I -ny oxid dusny N,O | 2:1
II -naty | oxid vapenaty |CaO | 1:1 5
111 -ity oxid hlinity ALO, | 2:3
v -i¢ity | oxid uhli¢ity CO, 1:2
¥ -feén?'r oxid fost?ore'én_\" PEOS 5.5
- -1¢ny | oxid dusicny NJO,
VI -OVy oxid sirovy SO, 1:3
VII -1sty oxid manganisty | Mn,0O, 2:7 |
VI -icely | oxid osmicely | OsO, 1:4

X -uty kation tetraoxoiriduty [IrO,]*

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



Pojmenovavani sloucenin

Oxidacni cislo
uréuje nazev

zakonceni nazvu

slouceniny!

Oxidacni Binarni Kyseliny Soli Anionty (-)
Cislo slouéeniny,
Kationty (+)
I - ny - na —nan —nanowvy
] - naty - nata — natan - natanovy
1] - ity - ita — itan —itanovy
IV — icity — icita — icitan —icitanowvy
v —iény, —iéna, —i€nan, —icnanowy,
—ecny - ecna —ecnan — ecnanovy
Vi - VY - V3 —an — anovy
Vil — isty — jsta —istan — istanowvy
Vil —icely — icela —icelan —icelanovy




Elektronova afinita

= energie, kterd se uvolni (nebo kterou musime dodat) pri pfidani jednoho
elektronu k atomu v plynném stavu. Je to energeticka bilance déje, pri kterém

vznika z prvku v zakladnim stavu anion.

Elektrony jsou snadnéji vazany takovymi atomy, jejichz elektronova valencni vrstva

je zaplnéna podobné jako valencni vrstva vzacného plynu.
Prvky s velkou elektronovou afinitou (napf. F, Cl, Br, ) snadno tvori anionty.

-400
-350 Iﬂr cl
-300
-250 |
| ||
-200 | ) L L1 | ' .
| 1 | T 3= ;P ‘!‘c— I | ¢ Po
-150 34 | |
-100 fli f 1

-50

Electron Affinity (kl/mol)

+50 I - o 7n v |
¥ Hg

10 20 30 40 50 60 J0 B0 90

Atomic Number (2Z)



Elektronova afinita

Elektronové afinity klesaji v kazdé skupiné periodické tabulky s rostoucim
atomovym Cislem a rostou v kazdé periodé s rlistem atomového cisla.

F




Elektronova afinita

Existuji dvé diskontinuity v trendu elektronové afinity:

Diskontinuita mezi skupinami IA a IIA. Pridany elektron musi prijit do p-orbitalu,
nikoliv do s-orbitalu. Elektron je dale od jadra a podléha repulzi od s-elektrond.

Diskontinuita mezi skupinami IVA a VA. Skupina VA nema prazdné orbitaly.
Pridany elektron musi prijit do jiz obsazeného orbitalu, coz vede k repulzi.

H He
ﬁ /\ =0
/ Li | Be B/fc|[NYoO]| F |Ne

~60 [ >0\ | —27[-122| >0 |\-141|-328| >0

Na | Mg A“L Si | P )[s Cl | Ar

—53 (=0 —4B [-134| —72 | 1200| —349| >0
K Ca G Ge | As | |Se Br Kr
—48 | =2 —30 [-119| —78 | £195|-325| >0
Rb | Sr In\ Sn | Sb / Te | 1 | Xe

wa —30 {\—107 —10}/ —190|—-295| =0




Elektronova afinita

1 18
H He
—728 5) >0 kJ/mol Z_ —348.6 kJ/mol 13 14 15 20
Li Be B C N Ne
-596 >0 270 S >0 =0

Na Mg Al Si P S cl Ar
-529 >0 3 4 5 5 5 = g - 11 12 -8 | SECRE N 2004 | 3486 >0

K Ca Sc Ti Vv Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr
484 -24 -18 -8 —51 —65.2 20 —15 -640 —111.7 —1192 20 -40 -1189 ~TE] -1950 | -3245 >0

Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te Xe
-295.2

—46.9 -5.0 -30 —41 —86 =721 —60 —-101.0 —1103 —54.2 —125.9 =0 =3 S107:38 1011 -190.2 =0

Cs Ba La Hf Ta w Re Os Pt Au Hg TI Pb Bi
—455 —14.0 —45 =0 =31 =79 =20 —104.0 S205.08 —222.7 =0 =7 =35 =90.9

Fr Ra Ac Rf Db Sg Bh Hs Mt Ds Rg Uub Uut Uuq Uup

Lanthanides |  Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu
6

Actinides | Th Pa V) Np Pu Am Cm Bk Ccf Es Fm Md No Lr
7




Fajansova pravidla pro iontovou vazbu

lontova vazba vznika

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

2. maji-li maly naboj,

3. maji-li atomy, z kterych vznikaji anionty, maly atomovy objem a atomy, z
kterych vznikaji kationty, velky atomovy objem.
Nejsou-li tyto podminky splneny, vznika misto vazby iontoveé polarizovana
vazba kovalentni.

Stabilita iontu — schopnost zachovat si svou elektronovou konfiguraci,
nepodlehnout dalSi oxidacné-redukcni zmeéné. lon je tim indiferentngjsi,
pseudovzacny plyn > nepravidelna konfigurace)

2. ¢im mens$i ma naboj Na* > Mg?* > Al3* > Si4*

3. Cim vétsi je atomove Cislo atomu, z nehoz vznika kation Cs*> Na*

4. Cim menSi je atomove Cislo atomu, z néhoz vznika anion F- > |



Polarizacni schopnost a polarizovatelnost iontt

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

Polarizacni sila kationtu (nestabilni kation mé velkou polarizacni silu, deformuje
elektronovy obal aniontu)

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

- roste se vzrlstajicim nabojem (Na* < Mg?*< Al¥*< Si*, Fe?* < Fe3Y)

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

Polarizacni sila kationtu souvisi s hustotou naboje (naboj iontu/objem iontu).

Polarizovatelnost aniontl (nestabilni anion je snadno polarizovatelny,
deformovatelny)

- roste s rostoucim polomérem (F- < CI-<Br <1

- roste se vzrastajicim nabojem (ClI- < S?~ < P3~< Si%)

S klesajici stabilitou iontd, tj. se vzristajici polarizacni silou kationtu a
polarizovatelnosti aniontu se zvysuje kovalentni charakter (prvky s vysokym
oxidacnim cislem neexistuji jako ionty, ale jsou soucasti kovalentnich molekul), roste
mira hydratace a hydrolyzy, resp. tvorby komplex( (= snaha rozprostfit svlij ndboj na
vetsi povrch).




Vliv polarizace na zbarveni

bila

nazloutla zluta
TI* - bila nazloutla zluta
ngz" - bila bila zluta
Hg?* bila bila bila oranzovo-
cervena
Pb2+ bila bila bila zluta

Zn?t bila bila zluta cervena
Ga3* bila Zluta cervena cerna

As3t bila oranzova hnédocerna cerna



Polarizovatelnost vazby

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

e e = -3
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Stopové prvky v horninach

Prvky tvofici zemsky plast (Mantle Rock Forming Elements, MRFE). Zemsky plast je sloZzen z
mineral(, jako olivin, pyroxen, anorthit, spinel a granat, tvorenych predevsim prvky jako Si,
Al, Fe, Mg a Ca. Stopové prvky netvori vlastni mineraly a inkorporuji se do krystalovych
mrizek bézinych minerald. To je velmi snadné u prvkd, které jsou nabojem a polomérem
blizké hlavnim prvkim, které snadno zapadnou do krystalové mftizky (napr. Ni v olivinu nebo
Cr v klinopyroxenu).

Vétsina prvk( je povazovana inkompatibilni prvky. Beéhem taveni hmoty zemského plasté
(magmatické procesy) se tyto prvky prednostné hromadi v magmatu a pripadné migruiji, kdyz
se magma zmeéni v horniny (napr. bazalty).

Prvky tvorici zemskou ktliru (Crustal Rock Forming Elements, CRFE). V hornindch zemské
kiry se hlavnimi elementy nohou, kromé MRFE prvk(, stavat také K, Na a Ti.

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

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

LILE i HFSE se béhem magmatickych procesd (taveni hmoty zemského plasté) chovaji jako
inkompatibilni, v post-magmatickych procesech se jejich chovani lisi.



Abundance of Elements in the Earth’s Crust

Aluminum

Iron
Calcium
Sodium
/ Magnesium
" sl /|| Other Elements

Chemickeé slozeni
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Periodic Table of the Chemical Elemenis
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in the history of the solar system.




Inkompatibilni (hygromagmatofilni) prvky

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

LILE prvky maji veky atomovy polomér (vétsi nez ostatni kationty) a valenci
maximalné 2. Jsou lithofilni inkompatibilni a obvykle se kumuluji v zemské kure.
Béhem frakcni krystalizace magmatu se LILE prvky koncentruji predevsim v
kfemicitych taveninach, ze kterych se pak inkorporuji hlavné do draselnych silikatd
(alkalické Zivce a slidy). LILE prvky jsou mobilni v kapalné fazi a jejich obsah se proto
mUZe ménit béhem hydrotermalnich procesl. Tyto prvky tedy mohou poskytovat
informaci o procesech premén (napf. o hydrotermalnich procesech) v zemském
plasti. Patfi sem prvky s velkym iontovym polomérem, jako K, Rb, Cs, Sr Ba a Pb.
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Kovova vazba

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

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

. — kationty v krystalové mfiice
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Kovovy charakter
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Vodikové mustky

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

o

vodikovi vazba

ﬁai‘/
i &

(ar) g

]T}'dmg.enbmdﬂ'”f"“ | ; E/

° polarni varba

Do

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



Vodikové mustky

Vodikova vazba zpUsobuje zvétSeni mezimolekularnich pfitazlivych sil, coz silné
ovlivni fyzikdlné-chemické vlastnosti systému (teplotu
varu a tani, hustotu, viskozitu, (vSechny se zvysuiji) atd.). Diky vodikové vazbé ma

voda H,0 teplotu varu 100 C, zatimco sulfan H.S, ktery vodikové vazby nevytvafi,
vfe pri -60,75 C.

100 = Hy0

==m== {_arbon Famaly
———LnOngen Family
Mitrogen Family
Bl o e [ Ha0rne Famly
- = Estimates
s, e,
fom xox
H H H H E"j‘ 1 - l."I'i'l.'
AN =
O E + HI
P = i
H H . R wSnfly
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Mezimolekulové interakce

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

Indukcni interakce (polarizacni interakce, Debyeho efekt): interakce typu dipdl-
indukovany dipdl. Permanentni dipdl jedné molekuly je schopen indukovat
dipdlovy moment v druhé molekule. Pokud permanentni dipdl prestane pUsobit,
zmizi také indukovany dipdl druhé molekuly. Energie interakce =zavisi na
vzdalenosti, velikosti permanentniho dipdlu a schopnosti druhé molekuly se
polarizovat. Je pouze pfritazliva.

Disperzni interakce (Londoniv efekt): rozloZeni elektronli v molekulovych
orbitalech nepolarnich molekul neni neménné, ale neustale se velmi rychle méni,
¢imz nastava polarizace dvou elektronovych hustot, takze vznika proménny nebo
oscilujici dipdl. Vzdjemna interakce téchto kratkodobych dipdli vede k
synchronizaci jejich oscilaci, coz je podstatou pritazlivych disperznich sil. Tato
interakce napriklad umoznuje zkapalnovani vzacnych plynl nebo pusobi mezi
vrstvami v grafitu Ci pfi stabilizaci dvojsroubovice DNA. Je pouze pritazliva.



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

Zavislost sily a energie mezimolekulovych interake

3 vzdélenost - a typické hodnoly interakéni energie £

. . . 1
mterakee sila  energme B KITmol

fead = fow e ¥ TO0

feait = dipeal o o T

o = {imchlcovarny dipal) o ! 0
dipal - dipa |5

dipol - (indukovany dipal)  r ’ |
disperze . 30




Tvar molekul



Lewisovy vzorce

Elektronova konfigurace mnoha iontl odpovida konfiguraci vzacného plynu.

Oktetové pravidlo: Prvky hlavni skupiny (s a p) prijimaji, ztraceji nebo sdili
elektrony tak, aby dosahly valencniho oktetu (osm elektronl ve zcela zaplnéné

valencni slupce).

Napr. elektronova konfigurace obou ¢astic v KCl je:
K* ma konfiguraci [Ar]
Cl= ma konfiguraci [Ar]
Dalsi elektrony v atomu se obvykle chemické vazby
neucastni.

Bez vyjimek plati oktetové pravidlo pouze pro prvky 2. periody.




Pocet sigma vazeb

Pocet sigma vazeb vychazejicich z daného atomu je Ciselné roven poctu atomu
navazanych na tento atom.

1A 2A 3A 4A

5A B6A 7A 8A
Pocet valenénich elektron

2 lLi .Beo .B. .C' 'N' :O. :F: :Ne:
Pocet valencnich elektrond je A R U S
V7 v v 7 . 3 ~ '. ° ° . = . L]
Ciselné poradi skupiny *NE pKlgey “Als) wSle ) oPler San ] SOR

Period

Art

Pocet volnych elektronovych paru number of lone pairs = v-b-c

=

v = pocet valencnich elektrontd daného atomu v zakladnim stavu (t.j. pred tvorbou vazby).
b = pocet vazeb (v€éetné o a it vazeb) tvoreného danym atomem.

c = ndboj atomu (pozor: nemusi souhlasit s nabojem celé molekuly/iontu).



Formalni naboj

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

Formalni naboje by mély byt co nejblizsi nule.

Pripadné zaporné formalni ndboje by mély byt u atomu s nejvyssi a kladné u

sVvVvV/

FC = (€. skupiny) - [(po€et vazeb) + (pocet nevazebnych

elektronu)l
o) d=N—0: i) Cl-N=0
For C1, FC =7 — (2 + 4) = +1 For C1, FC =7 — {1 + 6) =10
For N, FC=§ -3+ =1 For N, FC =5 -3+ =10
For O, FC =6~ {1 + &)= -1 For O, FC =62+ 4=10
H H
| \© @ . ® ©
diazomethan C—N=N =——> (C=N=N
/

/
H H



Pocet cyklti a nasobnych vazeb

(pouze pro N, S, P v minimalnim oxidacnim stavu N (-111), S(-I1), P(-111))

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

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

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

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

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

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



Cykly a nasobné vazby

Obecny vzorec i pro molekuly s hypervalentnimi atomy.

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

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

kde n, je pocet atomU daného prvku i a b, je pocet vazebnych elektroni daného
prvku i.

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

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

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



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

120

- -
S 3

Double Bond Equivalents
(7]
(=

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

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



Euleriiv vzorec

F+V-E=2

V = pocet vrcholl (vertices)
E = pocet hran (edges)
F = pocet ploch (faces)

Cube

Tetrahedron

4 vertices. 6 edges. 4 faces. & vertices_ 12 edges. 6 faces.

32 faces
Ocahed
6 vertices. 12 e:g::_“ﬂfaces_ K (20 hexagonal)
; (12 pentagonal)
90 edges
’, 60 vertices
Icosahedron :
12 vertices_30 edges. 20 faces. Dodecahedron

2vertices 30 edges_ 1Haces.
Fulleren Cg,

Konvexni polyedry (Platonovska télesa)



Euleriiv vzorec 3D 2D

m<m
e |
< o
—h

Cyklické a nenasycené molekuly

C—
_ v = pocet vrcholu (vertices) Cﬂ O
v-e+f=1 e = pocet hran (edges) / \

f = pocet ploch (faces) cyclohexens cyclohexane

Alifatické nasycené molekuly

_ _ v = pocet vrcholu (vertices)
v-e+0=1 e = pocet hran (edges)
f = pocet ploch (faces) =0 +

methane ethane propaneg butane isobutane



Pocet valencnich elektronu

LA A N Lewis Dot Forspalas for Represemtative Elewents
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Urcovani Lewisovych struktur

1. Urcit celkovy pocet valencnich elektronl kazdého atomu.

sVvVvV/

elektronegativitou).
3. Naplnit oktet u atomu vazanych na centralni atom.

4. Naplnit oktet u centralniho atomu prirazenim zbylych elektront do nevazebnych
elektronovych paru, pripadné doplnit nasobné vazby.

Electron Electron-

Ele- Configu- Dot

ment ration Symbol - Fy Fy F 3 @ @

_ . N Y M [t ==

L [Hel2s Lis o |
M

' ‘ ' \ \ |o —
Be  [Hel2s +Bes _

B [He)2s2p'  +Be o T‘+ \\+ K T
C  [Helsyp' +Co \ \

N [I[t.'|2:=i2p" -%’: o T + .T+ N + | 0
O [He]2s'2p” 203 N\ —
F o [He2s2p" +F3 o PN X

Ne  [HeJ2s2p" :Ne:




Rezonancni struktury

Rezonancni struktura je vzorec jedné z hraniCnich struktur dané slouceniny.
Rezonancni struktury se pouzivaji pro sloucCeniny, jejichz strukturu nelze
spolehlivé vyjadrit jednim vzorcem. Jednotlivé rezonancni struktury mezi sebe
neustale prechazeji (coz se znaci obousmeérnou Sipkou ).

. - X) - oe - 3
Q-N-Q:| T [0=N-0:| T [:0-N=0O) ||\|+

Pravidla psani rezonancnich struktur

1. Ve strukturnich vzorcich je nutné vyznacit vazby, neparové elektrony, naboje a nejlépe i
volné elektronové pary.

2. Nelze ménit polohu atomU a jejich vazebné umisténi (tzn. nelze presouvat o-vazby).

3. Mohou se premistovat pouze m-elektrony, neparové elektrony a volné elektronové pary.

4. Soucet vSech m-elektrond, nesparovanych elektronll a volnych elektronovych pard musi
byt stejny. Také celkovy naboj molekuly musi byt stejny.

5. Musi byt dodrZzeno , oktetové pravidlo”: soucet vSech elektron( v ,,Sirokém“ okoli atomu
musi byt <8.



Rezonancni struktury Jo)

skeletal structure
( with all the valence )

1 electrons used
/ l’ o
© .. o =
o 9. 103 Jer g
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s e VY e 0w/
eO \O : O/ \O -0 O:
three Lewis structures are obtained by following arrow in different color
I'\'I N 125 pm N125 pm
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L | 114°




Priklad: Lewisova struktura NF;

1. N je méné elektronegativni nez F, tedy N bude centralni atom
2. Spocitat valencni elektrony: N -5 (2s?2p3) a F-7 (2s22p°)
5+ (3 x 7) = 26 valencnich elektronu
3. Nakreslit jednoduchou vazbu mezi atomy N a F a doplnit na nich oktet

4. Kontrola, zda je pocCet e v této strukture roven poctu valen¢nich e :

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




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

H— C— O—H H/C—O

-1 +1 . ,
.o .o C-4e 2 jednoduchév. (2x2)= 4 formalni naboj 4 2 YxEe.1
H C=0 H O-6¢e 1dvojnav.= 4 naC
2H—-2x1 e 2 volné pary (2x2)= 4
12 e celkem =12  formalninaboj _. 5 . _ 4
na O
0 0 C-4de 2 jednoduché v. (2x2) = 4 o
NS 0-6e 1dvojnév. = 4 formani nabel 4. 0. %x8=0
H/ T ee 2H—2x1 e 2 volné pary (2x2) = 4
12 e celkem =12

formalni naboj
=6- 4- %x4=0
na o

Z hlediska formalniho naboje je pravdépodobnéjsi druha varianta.
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Vyjimky z oktetového pravidla

= centralni atom ma jiny pocet elektront nez 8. Je-li centralni atom nekov ze treti
nebo vyssi periody, mlze byt kolem shromazdéno az 12 elektronu. Tyto prvky maji
nezaplnénou podslupku “d”, kterou mohou vyuzit k vazbé (hypervalence).

H o . H :F32
| . T . || ..
H—N.: -+ B —_— H—N—B— F:
| RN I
H oJeo ek H IF:
Table 9.7 Lewis Structures in Which the Central Atom Exceeds an Octet
Group 4A Group 5A Group 6A Group 7A Group 8
SiF, PF, SF, CIF, XeF,
(B o |7 'E: .. T :F :F:
2 F: s F: F: : :
: oA : »T » » »
tF—Si_ F—P_ s =S —Cl.. i —Xe
Lz N N N N ~.
:E: e :‘F_: a :.E: . :'F': " :f".
SiF,? PF, SF, BrF, XeF,
.a 2= . 7= ‘e .
s AR x b us NI s .. oFs i =
Fa l oFc ‘Fo |l oF* ‘FaylaF? ‘Fa. ) oF: "Fag ) of;
.,’,SI,‘.. ..’,P\‘.. ..-_,,S.\.. ..’,Br_‘_.. ..‘,Ie,\..
‘F & d; F 'F F: d; F: d; F:
s o oy A b A s s




Splnuje oktetové pravidlo

2z 2p
Mitrogen (gs.) [] 1[4

Mitrogen™ (v.5.) \\

Al [k ]k A

Nesplnuje oktetové pravidlo

3z 3p
Cl {ground state) 3d

Cl {excited state)[+] [$T1 1] ] T [ [ ]

F F F




Priklad: Vyjimky z oktetového pravidla

N - 5e_ [ N J [ N ]
NO 0-6e NF—Q
11le
Be — 2e-
(o)
BeH, 2H —2xle H Be H
de —/
.o o. : F: ° o.
_ oF oFe .
S—6e 6 jednoduchych v. (6x2) = 12
SF, 6F —42e S 18 volnych paru (18x2) = 36
48e- o celkem =48




Pocet vazebnych elektronti

Family —)  # Covalent Bonds*
:i::g;: :X' —> 1 bond often
Cal(ﬂ)i’g;ns . ::- —» 2 bond often
Ni:?ieﬂ . .N_.' —> 3 bond often
Carbon . é' —> 4 bond always

C,Si




Pravidlo 8 — N

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

Plati pouze tehdy, je-li splnéno oktetové pravidlo.

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

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

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

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

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



Izoelektronové castice

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

0=C=0 N=N=0
CO, N,O
] + ]
H,C= C— CH, N=N=N
allene azide ion

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

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

3) CH;COCH; a H;CN=NCH, maji tentyz pocet elektron(, ale rliznou elektronovou strukturu.
Tudiz nejsou izoelektronové.



Grimmovo pravidlo posuvu

Grimm (1925): Atom prvku, ktery stoji pred T O, e | o Ky
vzacnym plynem o 1-4 mista (skupiny IV.A — N'ofe 6 7 8 9 10 11
VII.A), méni své vlastnosti slou¢enim s atomy C N O F Ne Na
vodiku v poctu n < 4 tak, ze vznikly komplex se HL CcH NH OH FH
hova iak doat logicky brvky. iens H L. CH, NH, OH, FH,*
C gya ja 9 ps.eu, oatom, iana ogllc y prvku, jenz HL, CH, NH,OH,*
stoji v periodické soustavé o n mist napravo. H[, cH, NH/
C N 0 F Ne Na C |N O |. |F Ne
h \ w, ~\ h‘h
CH NH OH FH - NH | |OH FH
L Ty £y
CH, NH, OH, FH,* CH; = |NH;|  |OH;
N 'y,
CH, NH, OH,* |CHs NH;




Bioisostery: rizné atomy se stejnou strukturou valencnich elektrond structure

maji podobné biologické vlastnosti.
Monovalent bioisosteres

F, H
H — _D _F OH, NH
- -7 F, OH, NH, or CH; for H
SH, OH
_OH =—> _NH, _SH ¢l Br. CF,

| | | | Divalent bioisosteres

CH; = O _NH _S —C=8, -C=0, —C=NH, —C=C—

Trivalent atoms or groups
=~ S
/@ :>Q ‘“H-\ —CH=, -N=
N —P=, —As=
Tetrasubstituted atoms
Hinsberg’s Ring Equivalents _|L+_ _(|3_ _|:|;+_ _,:L5+_
=N =N Benzene, thiophene and l | | |
| o N/\/'NME? | o N/\/NME? pyvridine are equivalent. Rlng Equiva]entg

e.g., H;-receptor
GH antagonisis ... X
©) \ g tripelennamine and {/ \5 I f/ \3
methaphenilene S N'f 9)

Tripelennamine Methaphenilene



Teorie hybridizace

= zalozena na predstavé hybridizace (smésSovani AO) - opét vychazi z teorie
superpozice stavll = linedrni kombinace AO nalezenych rfeSenim Schrodingerovy
rovnice jsou pro umisténi elektronu pravé tak vhodnymi orbitaly jako plvodni AO.
Umoznuje vysvétlit i pripady, geometrie AO atomU jez vytvareji molekulu
nedovoluje vysvétlit vznik téchto vazeb jednoduchym prekryvem AO

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

Podminky:

e energie hybridizujicich se AO nesmi byt prilis rozdilna
* vhodna symetrie

e vznika tolik HAO, kolik se AO hybridizace ucastni

e odvozeni tvaru jednoduché molekuly vychazi z pfedpokladu, ze tvar molekuly
je urcovan tvarem HAO na stfedovém atomu. Vazby stredového atomu s
ostatnimi vazeb. partnery jsou realizovany prekryvem HAO s AO vazebnych
partnerd.



Hybridizace

H

experiment

=l =

N

’ C

teorie MO

spd hyhridizace
T

z
y
HYBRIDIZATION ] 4 x

£ Z Z Zz
[
e /
= e _ o+ +— ¥
X X | bs X
s | px Py ¥ pz

. Hybridize to form four sp3 hybrid orbitals
T
sp3 + + + ' sp3
.0 _ h‘_ H _
! - 5p3 . SPS {
Shown together (large lobes only) &
R

sp3 '!h\ﬂ\?.ﬁ"
4

sp3

o,

sp3

sp3

NN 01010
e 010X OI00
() (D O OO

sp hybrid orbitals




Pure Atomic  Hybridiza-

Orbitals of tion of the Number Shape
the Central Central of Hybrid of Hybrid
Atom Atom Orbitals Orbitals Examples
180"
Linear
sp.p sp’ 3 BF;
1200
Trigonal planar
109.5°
SPpp s 4 ¥~ CH,, NH}
Tetrahedral

90°
2
spppd spd 5 PCls
120°
|

Trgonal bipyramidal

spppdd spd® 6 5F;

Octahedral



Pocet orbitalli zahrnutych do hybridizace

Pocet orbital( zahrnutych do hybridizace (H):

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

Regions of
Electron Arrangement Hybridization

H = 2 % Sp (1S + 1p = 2) Density
H=3 > sp? (1s + 2p = 3) g - o Fa !
H=4 - sp3 (1s + 3p = 4)
3 trigonal planar sp? .wlztl"
Hodnota H je Ciselné rovna
Sterickému Cislu (steric number,
SN) 4 tetrahedral sp? ngsf.
90°
5 trligonal‘ sp3d _\ )
bipyramidal -
120°
‘\930
6 octahedral spid? ¥ )

Jain, V. K.: Indian Journal of Applied Research 4,
2014, 53-55



Pocet orbitalli zahrnutych do hybridizace

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

HP pocet o-vazeb a volnych hybridizace HP = hybridization power
elektronovych paru
1 2 sp pocet o-vazeb a volnych
2 3 sp? eIek.tro’ncv),vych paru =
sterickeé cislo (viz VSEPR)
3 4 sp3

4 5 sp3d
5 6 sp3d?
6 7 sp3d?

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



s- a p-charakter hybridnich orbitalt

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

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

% s character increases >
[

sp’d®< spd < sp?® <sp* < sp

electronegativity increases

s-orbitaly maji nizSi energii nez p-orbitaly. Vétsi s-charakter hybridniho orbitalu
snizuje energii hybridnch orbital a proto se vice podobaji s-orbitaliim. Vétsi p-
charakter zvySuje energii hybridnich orbitall a proto se tyto vice podobaji p-
orbitalim.

valence orbitals sp-hybridized sp2-hybridized sp3-hybridized
of carbon carbon carbon carbon
A
o | 2P ] 2p[1]t]  2p[1]
mix T T

> —> aeiabbilb BT ox KN KN EN N
= -
& sp[ 1] e

23 ------------




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

Elektronegativita a hybridizace

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

Orbital Size order : Hybridization X (Pauling)
sp3 >sp? >sp C(sp?) )
Electronegativity order: c(sp?) 26
sp >sp? >sp® C(sp) 3.1

'generic' C 2.5



Bentovo pravidlo

Elektronegativnéjsi

Energy

|J|

é ; 0\:\ T
. W Teel
pure p-orbitals \‘\\‘ = (25% s- urmrm ter
LY b
\‘ ‘\

(np,, np, np_) least electronegative)

' ‘ \ \II:I
L % (33.3% s-character)
““i >_

Y
i " ;

most electronegative)

A )‘P
S 7 L -
F ’,’—_ O  (50% s-character
/ .”
l Il
pure s-orbital (ns)

O_’,

€ 2016 Ansnsdkdha Meddserii

atomy preferuji vazbu s hybridnimi orbitaly s mensim s-

charakterem a vétSim p-charakterem, které jsou elektropozitivnéjsi.

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

O

e electronegative substituent
p
're;
o ft‘-r(D beqr-
irae
e, .

Iam an electronegative

hybrid orbital with less s- character
electropositive substituent

)

aat gnis  electronegative substituent
e d‘[ede S
fer e
wer

I am a less electronegative O

hybrid orbital with less or no s- character
electropositive substituent



Priklad

Axial
Pl equatorial (sp)
Fluorid sifi¢ity (SF,) 1 4
Molekula SF, ma obsahuje 4 atomy fluoru a volny
elektronovy par, hybridizaci sp3d a tvar trigonalni squiiorint
bipyramidy (TBP). (sp?)
TBP geometrie zahrnuje 3 sp? orbitaly v ekvatoridlni pozici M S
a 2 pd orbitaly v axialni pozici. Axial .
According to Bent's rule, (pd)
Equatorial position sp2 — more s character — will prefer lone pair -__,..J'%
Feommm S |
Axial position pd —  noscharacter — will prefer Electroneagtive F 'hNF
Difluorid trichlorid fosforecny (PCI,F,) .
Molekula PCI;F, ma obsahuje 3 atomy chloru a 2 atomy fluoru, hybridizaci
sp3d a geometrii trigonalni bipyramidy (TBP). ®

TBP geometrie zahrnuje 3 sp? orbitaly v ekvatorialni pozici a 2 pd orbitaly
v axialni pozici. ) .
P According to Bent's rule, -

Equatorial position sp2 — more s character — will prefer lone pair

Axial position pd —  noscharacter — will prefer Electroneagtive F



180°

N

180°

VN

— (ljj m{/c C

Hybridizace a vazebny uhel |

Four Single Bonds Two Single Bonds and a Double Two Double Bonds
Bond

Hybridizace | % p-charakter Vazebny uhel

bez 100 % 90 ° Y 1 / '\
sp? 75 % 109,5 ° = A
sp? 66,6 % 120 ° Linear Trigonal planar
sp 50 % 180 ° i o Y ,\
Sad 4

Trigonal bipyramidal

Bentovo pravidlo a vazebny uhel

orbitals with more %s character — directed towards electropositive substituents —

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

sp3 sp? sp
109.5° 180°
o~ ~120°

H. _H H H ¥ N

( = H——H
H H

=C

One Triple Bond and One
Single Bond

Tetrahedral

_r’l

; ]

KL~

Octahedral

O increases.

O decreases.



Priklad
Methy| fluorid (CHF)

Molekula ma sp3 hybridizaci jako methan. ProtoZe vsak rozdéleni s-charakteru
neni, v ddsledku pfitomnosti elektronegativniho atomu F u vSech hybridnich
orbitall stejnomérné, zméni se i vazebné uhly.

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

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

F

F

|
C.,
H”V"H

% s character decreases




Hybridizace a délka vazby 5N -l ey ! B
Selel Sc=cZ HC==C—H
H \;lH H™N H (
Délka vazby — zavisi na podilu s orbitald tj. e o o
klesa v radé p > sp3 > sp? > sp
The six types of carbon-carbon o-bonds Aspresentative bond langths:
agpd A m (1
sp®-sp® o-bond sp®-sp o-bond sp-sp® o-bond P 54.pm (1.54 &)
HsC—CHj H,C—C=C—H _ o spi—sp? 150 pm (1.50 A)
sp’ \sps 3;53 \sp H_C=;‘: _C‘:c:F—Is-lp sp3-—sp 145 pm (1.46 A)
s H sp2—p? 147 pm (1.47 A)
Sp2—8p 143 pm (143
sp’-sp? o-bond sp’-sp? o-bond sp—sp o-bond P pm . ( A
H H 8p—5p 137 pm (1.37 A)
’ P / H—-C=C—C=C—-H
H;C—C &—sp H—C H
\ N ' 2 f \
C~n C—C—=P sp sp
sp® H H \ NC—H Bond Type Bond Bond Type Bond
sp? I-i length{pm) length(pm)
C-H 107 C-O 143
C= 121 c-C 164
. (ﬁ/ShOl’tCl’ C-O bond c=C 133 c=C 120
Longer C-O bond C-N 143 C=N 138
C. &
H3C/ \0 - C=N 118 N-0 136
** N= 122 O-H 96




Bentovo pravidlo a délka vazby

Vazby s vétsSim s-charakterem jsou obecné
kratsi, s vétSim p-charakterem delsi.

'z‘ .“ -9
\ \ \

25%'s’ Character J

33.33% ‘s’ Character I

50% ‘s’ Character

Maximum Bond Length

Intermediate Bond Length

Least Band Length

Délky vazeb se mohou ménit prfitomnosti

elektronegativnich

substituentl a

zménou hybridizace centralnich atomd.
Pokud molekula obsahuje strukturu X-A--

Y, zaména

substituentu

X vice

elektronegativnim substituentem, dojde
ke zméné hybridizace centralniho atomu
A a zkracuje se sousedni A--Y vazba.

C-C
s- character |Bond Length (A)
sp? | %=25% 1.54
sp? |%=3333% [1.34
sp %2 =50% 1.2
Molecule Average carbon-chlorine bond length

H
HI—C
H
Chloromethane
Cl
HI—C
H
Dichloromethane
Cl
Hy—C!
Cl
Trichloromethane
Cl
aiC
Cl

Tetrachloromethane

1.783 A

1.772 A

1.767 A

1.766 A




Hybridizace a energie vazby

Energie vazby — zavisi na podilu s orbitalt tj. roste viadé p<sp3<sp?<sp

Bond Bond Bond

Energy, Energy, Energy,
Bond kJ/mol Bond kJ/mol Bond kJ/mol
H—H 436 C—C 347 N—N 163
H—C 414 C=C 611 N=N 418
H—N 389 C=C 837 N=N 946
H—O 464 C—N 305 N—O 222
I 368 C=N 615 N=0 590
H—F 565 C=N 891 0—0 142
H—CI 431 C—0 360 0=0 498
H—Br 364 C=0 736° F—F 159
H—I 297 Cc—Cl 339 Cl—Cl 243

Br—Br 193
I—I 151

U vazeb s vétSim s-charakterem jsou obecné vyssi vazebné energie, ve srovnani
s prislusnymi vazbami s vétSim p-charakterem.



Model VSEPR (Valence Shell Electron Pair Repulsion)

- model vychazejici z elektrostatického odpuzovani elektronovych paru valenéni
sféry. Model VSEPR Ilze aplikovat pouze u molekul se stfedovym atomem
neprechodného prvku. Zalozen na 4 postulatech:

1)

2)

3)

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

Vzajemna poloha o a n elektronovych pari urcuje samotny tvar molekuly. Pfitomnost it

elektronovych paru je pro uréeni tvaru molekuly bezvyznamna.

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

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



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

Sterické cislo

Stanovi se z Lewisova vzorce nebo vypoctem:

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

Steric
number

2

N | on (B W

hybridization

sp

sp?

sp?
sp3d
sp3d?
5p3d3

Structure

linear

trigonal planar

tetrahedral

trigonal bipyramidal

octahedral

pentagonal
bipyramidal

Das, A.: Indian Journal of Applied Research 3, 2013, 594-595

co,
NH,
NH,*

H,CO

sterické Cislo =2

sterické Cislo =4

sterické Cislo =4

sterické Cislo =3



VSEPR

Bond Spatial Electron pair Lone pair substitutions
angles  geometry geometry
180 @—@—@ GG
Linear (sp)
120° Q—{ ' :
Trigonal planar (sp?) Bent

109.5°
"‘C
Trigonal
pyramidal
90°, 120°
L]
Trigonal bipyramidal (dsp®) “Sawhorse”
90°

(a*sp?)

Octahedral Square

pyramidal

T-shaped Linear

Square
planar

T-shaped

Linear

Tvary molekul odvozené z modelu VSEPR

Prostorovd orientace Potet elektrono-
elektronovych pdrd Ndzev tvary I Indzornén( tvaru vych pérd 6
Potet elekt molekuly -
v:;;; 5“:: Symbol molekuly t;;t:.':';_?"r;m
linedrni’ linedrni 1 | linedrnf 2
Cor—ts B—A—13
k -

E.:.l:; ;?,-, ABE 1 |A8, 0
rovnostranny linedrni 1 | lomeny 7 |trojdnetnfk 3
trojihelnik ;

- P /
< I e B —-a\ B—A
\\\
B B

Jelektro=

nové pdry | ABE, 7 | AByE 1 | ABy 0
tetroedr linedrnf 1 |lomeny 7

P P
/ TD . / \B
ABE, ® 3 [agE, 2
:;?:;dl'é:i’ B 3 |tetroedr ; 4
\AD \/
N~ \\

Yelektro - B 3 8 N / B

nové pdry | AB4E 1| ABy 0
trigondlni unedrni g 1 |linedrr" B 2 |tvarT B 3
bipyramida | | |

oR | o8 [—R
ABE,, 4 [ABjEy B 3 |AB,E, l 2
deformovany g % [trigondlni 5
tetroedr [ bipyramida I
. ’ P
R RQ B— ‘\3

Selektro- A I

novych pand | AB,E 1 [ ABg 8 0
oktaedr linedrni 1 |linedrni 2 |tvarT 3

0O ~t B\*/ B
8 8~ 8 /6)
ABE 5 |AB4E, '+ | AB4E, 3
Eiverec 4 | tetragondinf 5 | oktaedr 8 [
B e B |
V.-t \ A/' \‘/‘
AN AN ~ZIN
B B B B B B
6elektro= O 0 !
novych pdrti | AByE, 2 |ABSE 1 | ABg 0




VSEPR: odhad tvaru molekuly bez Lewisova vzorce

Pro skupinu resp. molekulu (AX, )™ plati

CN=(v/2)-3n

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

CN =2
CN =3
CN=4
CN=4
CN=5

AX,
AX,
AX,E
AX,
AX,E
AX,E

(Ctvercové planarni tvar u komplexnich sloucenin)

AXc
AX,E

AX,E,
AX,E,

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



CN=6 AX,
AX.E

AX,E,
AX,E,
AX,E,

CN=7  AX,

(napf. IF,)

Electron regions Electronic Bond
(steric number) geometry angles
2 linear 180"
3 trigonal planar 120°
4 tetrahedral 109.5°
5 trigonal 90", 1207,
bipyramidal and 1R0°
00" and
B octahedral 180"

180° Electron Density and Molecular Geometry

Ty
O e
@ Central atom: & =@ Bonded pair
qu? with atom; X
linear \ MNonbonded electron pair: E
BeF,
:4\\120°
. hent
triangular planar AX;E
BeF. 50,

“.\109.5° ’
Trigonal Angular, Bent

AX, pyramidal AX E
tetrahedral AX -E
CH,
o axal
a
12008 120
equaturlal Motice: nonbonded
pairs in equatorial
AX, s axial Sepggy  blane T-shape
triangular b|pyram|da| AX,E ASSIL_E2
PCls SF, 3

EID?—-
0

Square pyramidal

& AXE AX,E,
actahedral IF weF
SF s 4

Square planar

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



Vazebné uhly

Number of Electron pair - : . ;
S 1 lone pair 2 lone pairs 3 lone pairs 4 lone pairs
electron geometries:
pairs 0 lone pair
180°
2 X II;-X
Linear
X L3
|1120° |
E E
8 X~ X X 7S x
<120°
Trigonal planar Bent or angular
X .|. - 0.
X, é1109° .E "E,
4 VA X X“‘)X XS X
X X <109° <<109°
Tetrahedral Trigonal pyramid Bent or angular
X o <90°X X . .
Xy, |.i0 X ,.I % |‘j‘_9° 5y 180
120°¢ JE X <120°§,E—: SEK S EF
5 % %
x¥ | X* | |
X X X X
Trigonal bipyramid |Sawhorse or seesaw T-shape Linear
X g9p0° X <90° . X X 180°
x". |~::‘X X ’, h‘x X"o | .‘\X :h | t\- -.h 1 .-
E <90°{ E 90°{ _E e e i | R
6 X7 | ¥x X | x x¥ | ¥x | AW/
X .. .. X <90° X
Octahedral Square pyramid Square planar T-shape Linear




Polarita molekuly, dipélovy moment

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

Na net dipale et dipede
et u = 1.B50

] Hetdia ol Il-: '-. .=- et .'-:-=- = DD
o et 8 ipols Ha v dipals
(L= i rrxrarl

4. l Lﬁ }

Hy CHyll

TABLE 10.3 Common Cases of Adding Dipole Moments to Determine

Whether a Molecule Is Polar

Two identical polar bonds
pointing in opposite directions
will cancel. The molecule is
nonpolar,

Nonpolar

Three identical polar bonds
at 120° from each other will
cancel. The molecule is
nonpelar,

Polar
\\\\,&\-/Z/w?/

~ T

¢

Three polar bonds in a trigonal
pyramidal arrangement (109.5%) will
not cancel. The molecule is polar.

Polar

-, ~_
"’4’” s \‘:,xf-é

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

Nanpolar

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

Note: I all cases where the polar
honds cancel, the bonds are
assumed fo be identical.

If onc or more of the bands are
different than the other(s),
the bonds will mof cancel
and Hee molecule is polar.




Zachariasenovo pravidlo (= pfedchlidce VSEPR, zastaralé)

1. Pro skupinu resp. molekulu (XY ,)™ plati
2p=v linearni molekula typu AX,
2p<v lomena (angularni) molekula typu AX,

2. Pro skupinu resp. molekulu (XY;)™ plati
3p=v planarni molekula typu AX;
3p<vV prostorova (pyramidalni) molekula typu AX,
kde v = celkovy pocet valencénich elektront v molekule (skupiné), p = pocet valencnich
elektronll nejblizsiho vzacného plynu nasledujiciho za atomem Y (pro H je p = 2, pro ostatni
prvky je p = 8).

O, v=6+6+6=18, p=8 2.8<18 => lomend molekula
ClO; v=7+6+6+6+1=26, p=8 3.8<26 => pyramidalni molekula
N,O v=5+5+6=16, p=8 2.8=16 => linedrni molekula
CO,” V=4+6+6+6+2=24, p=8 3.8=24 => planarni molekula
H,0* v=1+1+1+6-1=9, p=2 3.2<8 => pyramidalni molekula
BF, v=7+7+7+3=24, p=3 3.8=24 => planarni molekula
BH, v=1+1+1+3=6, p=3 3.2=6  => planarni molekula

Zachariasen, W. H.: Physical Review 37, 1931, 775-777



Alotropické modifikace

Alotropie (polymorfie) je vlastnost chemického prvku oznacujici jeho schopnost
vyskytovat se v nékolika ruznych strukturnich formach, které maji vyrazné odlisné
fyzikalni vlastnosti. Jednotlivé alotropické modifikace se lisi typem krystalové

soustavy, fyzikalnimi a mechanickymi vlastnostmi.

= Carbon allotropes
/ znl \
sp’ sp? sp’
Carbyne Graphite Diamond
0D 1D 20
il Fullerene Carbon Graphene

nanotube




Priklad: Stabilita alotropickych modifikaci

Stalé modifikaci je za standardnich podminek prifrazena nulova entalpie.
C (diamant) = C (grafit) AH,g. = - 1883 ki/mol

P (bily) > P (Cerveny) AH,qe = -17,57 ki/mol

rces
(l) White phosphorus

Eratit Ce=mant Covi | LG
= an &0
.".-, g E A 41}!? n der Wasly
i i W ) e -
I .‘E. ..I_ L ‘?

0

White phosphorus

P -3 @ (3
e Q S -9

Red phosphorus

Pfeména diamantu na grafit mUze probihat (termodynamickd nestalost), je vSak
neméritelné pomala (kineticka stalost).



Krystaly



Krystalova struktura

Krystal je pevna latka, v niz jsou stavebni prvky (atomy, molekuly nebo ionty)
pravidelné usporadany v opakujicim se vzoru, ktery se zachovava na velké
vzdalenosti (oproti atomarnim meéritkim). Struktura krystalu je tak urcena zakladni
jednotkou vzoru, nazyvanou jednotkova bunka, jejiz periodické opakovani ve tfech
rozmeérech tvori krystalovou mrizku.

Eulerova rovnice

V = pocet vrcholl (vertices)

E = pocet hran (edges) Priklad
F = pocet ploch (faces)

F+V-E=2

F=8 -
pan V=12 | |
E=18 I |
e F+V=E4+2 gllan
8+12=18+2 || \

20 = 20

Faces + Vertices — Edges = 2




Zakladni (elementarni) bunka (krystalu krychlové
soustavy)

actual
I#,awang;mentuf

atoms 1n

a crystal

crystal
lattice

unit
cell

Prostorova mrizka — vychazi z urcitého bodu, jeho pocatku a postupuje ve trech
smeéerech po krocich o velikostech a, b, c., - Tim se vytycCi urcité body zvané uzlové
body, — prostorova mfrizka je souborem uzlovych bodu v prostoru (v ramci krystalu)

Elementarni bunika - nejmensi ¢ast prostorové mrizky, ktera se periodicky opakuje
(uzly pri 1 kroku).

Mrizkové parametry a, b, c — délky hran elementarni buniky v smére souradnych
os. Podle velikosti uhll a, B, y mezi nimi a vzajemném pomeéru délky mrizkovych
parametru rozdélujeme krystalické latky do krystalografickych soustav.



Krystalografické soustavy

Krystalografické soustavy — 7 rovhobéZnosténdu, lisicich se velikosti hran a uhlu.

orthorhombic
te‘t_ragﬂnal aths#c

a=p "y 90° “=B=}’;Bﬂ°

¥

rhﬂmhuhedral munu¢||mc mcum.:
a=bh=c¢ a#b

a=pH=Y+90° (1-}" Hl]“ﬁ #90° ixaﬁﬁ#}‘#ﬂﬂn

hexagonal
a=b+#c

o= i = 90°
Y =120°




Bravaisovy bunky

Elementarni (zakladni) bunka je nejmensi cast krystalické struktury. Je to
rovnobéznostén, ktery je jednoznacné urcen tfemi translacnimi vektory a, b, ¢ a
uhly, jimi sevienymi. Mnohonasobnym opakovanim této bunky se beze zbytku

vyplni prostor krystalu.

2R

. . Simpl Face-centered Body-centered
Bravais definoval 14 cuble cublc i
moznych typ(
zakladnich bunék.
Simple Body-centered Hexagonal
tetragonal tetragonal
Simple Body-centered Base-centered Face-centered
orthorhombic orthoerhombic orthorhombic orthorhombic
Y Y
i’ )4
Snmple Base-centered Triclinic

Rhombohedral Monoclinic monoclinic



Krystalograficka Bazalné Ohjemové

soustava Rarametry centrovana centrovana
T"ﬂﬁbﬂﬂa azb=#c

(Triklinicka) o, B,y = 907

Jednoklonna azb=c . |

(Monoklinickd) a=f=90 . ‘

y o= 907 h
s S

Kosoétvereéna azb=zc - ‘

(Rombicka) a=f=y=90"

Klencova a=h=e¢

(Romboedricka, — g =

frigonaini) a=p=y=30

a=b=zc '

Sestereéna m=f=90" | ul il
(Hexagonalni) y=120"

Ctvereéna b . Ny

i Tetragonalni) ==y =90 Ay

.
Krychlova asb=c 4 a4 .
{Kubicka) a=fi=y=90° | A /
CoJeCo.Cz | WhatlsWhat.Met




Pocet atomu patricich elementarni burce

. Atom v télesném stredu elementarni bunky patfi pouze této bunce.

. Atom ve stredu plochy elementarni bunky je sdilen dvéma bunkami, kazdé z
nich patri jeho jedna polovina.

. Atom na hrané elementarni bunky je sdilen ¢tyrmi burikami, kazdé z nich patri

jeho jedna Ctvrtina.
. Atom ve vrcholu elementarni bunky je sdilen osmi bunkami, kazdé z nich patfri

jeho jedna osmina.

Simple Face-centered Base-centered



lontovy polomer v krychlové soustavé

Jednoducha krychlova struktura: r = a/2, atomy se dotykaji podél hran.

Plogné-centrovana krychlova struktura: r = a/(2N2), atomy se dotykaji podél
diagonaly na plose krychle.

Prostorové-centrovana krychlové struktura: r =(3a)/4, atomy se dotykaji podél
pricné diagonaly krychle.

Pokud je kation pfilis maly (pomé rc/ra = 0.155),
struktura bude nestabilni v disledku repulze mezi

. Two Dimensional
a n I O nty. Representation of a Simple
Cubic Unit Cell
Unstable Stability Limit Stable
':..___-' Anion . [ ) \ '[. | [ )\ A it
— —.— Af;emicb[ length a
@ caton Y oo Y, e
. | | ] | W -
iom | o -

a=2b



»,Cation-anion radius ratio” (r./r,)

Radius Ratio | Coordination | Type of void
number

; <0.155 Linear
Kovalentni podle
Fajansov»'/ch - 0155 - 0225 3 TriangUIar 8203
pravidel Plana
~ 0.225-0.414 4 Tetrahedral ZnS, CuCl
0.414 -0.732 6 Octahedral NaCl, MgO
0.732 -1.000 8 Cubic CsCl, NH,Br

Huttig 1920
Magnus 1922
Goldschmidt 1927
Pauling 1931

d a
P_z—r_-_s;_teﬁhiﬂﬁﬂﬁlﬁ_” NaCl: Octahedral Fioles

0,100 0.326 0717 1.00
Radius Ratio
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Pomér iontovych poloméru
a koordinacni cislo

rc/ra =[12/(12 - CN)]¥/2 -1

CN je koordinacni Cislo

Toofan, J.: Journal of Chemical Education 71, 1994, 147 a 749.

et e T 7 B SR & B o B R v

Coordination Number (NT)
{d) Aouazyg Bunyoeg

o

02 04 08 08 1 1.2 1.4
Radius Ratio (R =r,/r)




Table 12.2 Coordination Numbers and Geometries for Various Cation-Anion Radius Ratios (rc/ra)

CN re/ra Geometry Crystal structure/Namesake
o1 @D
3 0.155-

0.225

4 0.225-
0.414

“Zinc blend” (ZnS)
“Diamond cubic” (Diamond)

0.414- NG
. 0.732 “Rock salt” (NaCl)
| 0 ?32- ﬁ

For AX: “Cesium chloride” (CsCl)
For AX,: “Fluorite” (CaF,)
For A,X: “Anti-fluorite”




Minimum Coordination
Radius Ratio| Number
Rc/Ra |C. N Packing Geometry
<0.155 2 Linear
Corners of an equilateral
0.155 3 triangle (triangular
coordination)
Corners of a tetrahedron
0252 . (tetrahedral coordination)
Corners of an octahedron
A it
0.414 B (octahedral coardination)
Corners of a cubs
0.732 8 ({cubic coordination)
Corners of a
1.0 12 cuboctzhedron
(close packing)




r, i1

Average principal guantum numbe

Moore — Pearsonliv graf

MX compounds
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Energie iontové vazby

Kdyz se priblizi draslikovy a chlorovy atom, dojde k vymeéné elektronu:
K(g)— K*(g) + e~ E.=+418 kJ
Cl(g)+ e— Cl(q) E.,.=—349 kJ

K(g)+Cl(g)— K*(g) + Cl~(g) AE = + 69 kJ

Pozitivni energie AE = reakce neni energeticky pripustna (neprobéhne
samovolné).

Hybnou silou procesu tudiz musi byt tvorba krystalické tuhé faze:
K*(g) + Cl=(g) — KCI(s)




Mrizkova energie

= energie potrebna k rozruseni iontové vazby a sublimaci iontd (je vzdy kladna). Energie
systému tvoreného kulovitymi ionty dosahuje minima, pokud je kazdy z nich obklopen
maximalnim poctem iontd s opacnym nabojem. Pocet nejblizSich sousedd = koordinacéni
Cislo.

Mrizkovou energii Ize urcit z rovnic:

NsMztze?

FE =
4dmegry

1
(1 - Born — Landého rovnice
N, = Avogadrova konstanta; M = Madelungova konstanta (souvisi s geometrii krystalu); z+ = naboj
kationtu, z- = ndboj aniontu; e = elementarni naboj; €0 = permitivita vakua; ry = vzdalenost k
nejblizSimu iontu; n = Borndv exponent (&islo mezi 5 a 12, odvozeno experimentdlné z kompresibility
krystalu nebo experimentalné).

FE =

 NaMztze? ( P ) Born — Mayerova rovnice

Amregry 70 (zahrnuje i repulzni ¢len)

p = konstanta zavisla na kompresibilité krystalu; pro alkalické halogenidy je 30 pm)



v-lzT| |z d - :
U, = K - || | 1 Kapustinského rovnice

rt 4+ r rt 4+ r-

K =1.20200 x 10*J-m-mol-1; d = 3.45 x 10711 m; v = pocet iontd v empirickém vzorci; z+ a z- = elementarni
naboje kationtu a aniontu; r+ a r- = poloméry kationtu a aniontu (v m).

Lattice Energy Lattice Energy

Compound (k] /maol) Compound (k]/maol) 1100 — L
+ 1

Lil 1030 MgCl, 2326 Li I
: - w5 (76 pm) a

LiC’l R34 Sril, 2127

Lil T30 1000 — \.\

Mak 410 Mg 3795 N " \x

NaCl 7HA Ca0 3414 a LY

i i . L i {102 pmi) *

NaBr 732 50 3217 = 900— N

MNal 682 E '\\‘* -

seN 3 ‘(De e T

KCl 701 B 800 {138 pm) S o

H:H .H 2 Rb ‘“‘“a - .

Csl 600 s {152 pm) T
£ 700— ~ “®—Rnl
|

Kromé vypoctu z rovnic Ize mrizkovou energii
Ve 7 v V4 ﬁ':"]_
urcit na zakladé Haber — Bornova cyklu. U latek "
s ’ . 7 Vé o - v r I
s vysokym podilem kovalence se experimentalni A E # =
a vypocitané hodnoty mrizkové energie vyrazné {133 pm} (181 pm) {196 pm} {220 pm)

liSi.



Borntliv-Habertv cyklus a mrizkova energie

Celkova energeticka zména pri vzniku krystalické faze mize byt uréena z Bornova-
Haberova cyklu, ktery zahrnuje vSechny postupné kroky pri vzniku krystalu z
prvkud. Napf. pro krystalicky KCl najdeme:

1. Sublimace drasliku
2. Disociace chloru

3. lonizace drasliku (E;)
4. Vznik CI- aniontu (E
5. Vznik tuhého KCl
Suma reakci a energii

ea)

Celkova energie —434 kJ/mol potvrzuje Ze jde o energeticky vyhodny proces.
Energie 5. kroku je (zaporna) mrizkova energie.




Al"ionization

isolated atoms AHgjectron affinity

AHdissoci'.-.altic:)n

AI—Isublimation

Born-Haber -
oo cycle c @
wfa B

metal non-metal isolated ions

AHfOI‘matiOﬂ

ion crystal



Bornuv-Haberuav cyklus pro uréeni mfizkové energie

Li*(g) +F(g)

AHS =520 kJI lAHf; = -328 kJ

Li(g) + F(g)

AH{=155.2 kJ| |AHf—75.3 k]

Li(s) + 5Fa(g)

AH2=-1017kJ

AH -594.1 kJ

a ko
overall —

AH

overall

=AH,; + AH, + AH; + AH, + AH.




Enthalpy, H

Cs*(g) +7 F»(g)

Cs*(g) + F(g)

A 5H; =79.4kJ/mol
(7 Dissociation energy)

Cs(g) +73 Falg)

»

h

AH, =375.7 kJ/mol
(lonization energy)

Cs(s) +7 F,(g)

A AH, =76.5 ki/mol
« (Enthalpy of sublimation)

AH =
—553.5 kJ/mol
(Enthaply of formation)

Overall change

AH, = —328.2 kJ/mol
(Electron affinity)

v Cs*(g) +F(g)

Ba%*(g) + 0%~ (qg)

BaZ*(g) + O(g)

F 3 L]

AH, = 603 kJ/mol
(Electron affinities)

Ba?*(g) + 1EOz(g)

AH, = 249.2 kJ/mol
(% Dissociation energy)

AHg = —756.9 kJ/mol
(— Lattice energy)

CsF(s)

Ba(g) + 2 0,(g)

AHg = —3048 kl/mol
(— Lattice energy)

AH, = 1468.1 kJ/mol
(lonization energies)

Ba(s) + 3 0,(g)

B
L

AH, =180.0 kJ/mol
(Enthalpy of sublimation)

w
(=]
c
AH = S
—548 kJ/mol [
(Enthaply of formation) E
o
>
(o]
v
BaO(s)



1100 —

Mrizkova energie

=)

1000 —

900 — @

6. Explain the lattice energy and melting point trends:

Lattice energy, U (kJ/mol)

Interionic Distance Aelting Point | Lattice Energy 800 — °
Compound {Angstroms) {Centigrade) |  (keal'mol)
| MNaF | 2.31 |oess | 201 o
| NaCl | 2.79 Los0l | a1s2
| NaBr | 2,94 | 790 | 173 600
| MNal | ERE Coe60 | -159
1A
l
A A
(K} 10 [k}
H ) T
" i N
IRl | 1200 | 140l
I I4 15
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Struktura iontovych krystalli typu AX

Struktura NaCl Struktura CsCl
(fec) (bcc)

&Y

by

NaCl (halit), LiCl, NaBr, KBr, LiF, NaF, CsCl, CsBr, Csl, RbCl
RbF, CsF, AgF, AgCl, MgO, CaO, SrO,
BaO, CoO, NiO, ZrO a SrS



Struktura iontovych krystala typu AX,

X=FO

L Struktura fluoritu CaF,
Struktura rutilu TiO, (fec)
(bcc)

TiO, (rutil), CoF,, MgF,, MnF,, NiF,, CaF, (fluorit), SrF,, SrCI2, BaF,, CdF,,
ZnF,, GeO,, Ir0,, MoO,, PbO,, SiO, B-PbF,, UO,, ThO,, ZrO,, PrO,, NpO,,
(stishovit), SnO, (kassiterit), B- PuO, a CeO,.

MnO, (pyrolusit), TaO,, WO,, NbO,,
RuO, a IrO,



Struktura krystalu typu A,X

trukt tifl it
Struktura antifluoritu A = Be, Mg

(fcc) .
X=C,Si, Ge, Sn, Pb

‘ ; _———‘.C, Si, Ge, Sn, Pb
e 8 a7 MgSi, Be,C,
| s / |

A =Li, Na, K, Rb
X=0,S5, Se, Te

Li,O, Na,O, K,0O, Rb,0, Li,S, K,S, Rb,S,
Li,Te, K,Te a Na,S

& - ' K250,

Struktura fluoritu Struktura antifluoritu



Perovskit (BaTiO, nebo CaTiO, )

lImenit (FeTiO,)



@ Oxygen

) O ® B (octahedral)

//: . / @ A (tetrahedral)
.t .

spinel (MgAl,O,)




