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Periodicky zakon, periodicka tabulka, periodicita
chemickych a fyzikalnich vilastnosti prvku

Periodicky zakon a periodicka tabulka

Na periodické soustavé prvki je pozoruhodné, Ze vznikla jiz na konci 19. stol., tedy
v dobé, kdy nebyla zndma elektronova struktura atomu. Ptesto, jak bylo feceno ve stati
o elektronové konfiguraci, je mezi elektronovou konfiguraci a usporadanim prvki
v periodické soustave prvka ptimy vztah. Nejvétsi zasluhu na vytvoreni periodické soustavy
prvk® maji sou¢asné nezavislé prace D. I. Mendélejeva a L. Meyera', pfi¢emz Mendélejev
dospél k Sir§imu zobecnéni a lepsi formulaci periodického zakona.

D. I. Mend¢lejev setfadil dosud zndmé prvky na zaklad¢ jejich zvySujicich se
relativnich atomovych hmotnosti.

1s 25 2p 35 3p 45 5d ﬁp ?s 5f

Ce | Pr | Md [Pm | Sm | Eo | Gd [ Te | Dy | Ho | Bt | Tm | ¥b [ Lu
Th | Pa | U [ Hp | Pu [Am |Cm | Bk | Cf | Es | Fm | AMd | Ho | Lt

Ze vzniklé tady sestavil tabulku (r. 1869), ve které prvky podobnych vlastnosti byly
umistény pod sebou. V tabulce se tak odrdzi periodicita fyzikéalnich a chemickych vlastnosti
atomu a jejich sloucenin. Na zaklad¢ zfejmych mezer predpoveédél existenci nékterych v té
dobé neznamych prvki (napf. ekasilicium = Ge; eka = pod).

NiZe uvedena tabulka znazoriiuje Mendélejevovu periodickou tabulku chemickych
prvki publikovanou roku 1872. Symbol ,,- reprezentuje chemické prvky predpoveézené
Mend¢lejevem jako existujici, ale v roce 1872 neznamé.

' Cesky védec Bohuslav Brauner navrhl uspoi4dani lanthanoidd, a ma proto také zasluhy na uspofadani
periodické tabulky.
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Skupina | Skupina |Skupina |Skupina |Skupina |Skupina |Skupina |Skupina
L. 11 1. IV. V. VL VIIL. VIII.
1 H=1
2 Li=7 Be=9,4 |B=l11 C=12 N=14 0O=16 F=19
3 Na=23 Mg=24 |AI=27,3 |Si=28 P=31 S=32 CI=35,5
Ru=104,
4 Rb=85 Sr=87 |?Yt=88 |Zr=90 |[Nb=94 |Mo=96 |-=100 Rh_: 104,
Pd=106,
Ag=108.
5 (Cu=63) |Zn=65 |-=68 -=72 As=75 [Se=78 |Br=80
Ru=104,
6 Rb=85 Sr=87 |?Yt=88 |Zr=90 |[Nb=94 |Mo=96 |-=100 1133;11 gg:
Ag=108.
7 (Ag=108) |[Cd=112 |In=113 |Sn=118 |Sb=122 |Te=125 |J=127
8 Cs=133 |Ba=137 |?Di=138 | ?Ce=140 |- - - ----
910 : : : : : :
Os=195,
Ir=197,
10 - - ?Er=178 |?La=180 | Ta=182 |W=184 |- Pt=198,
Au=199
11 (Au=199) |[Hg=200 [TI=204 [Pb=207 |Bi=208 |- -
12 - - - Th=231 |- U=240 |- ----

Vytvorena tabulka je grafickym vyjadifenim periodického zdkona, jehoz piivodni znéni
je: ,,Fyzikdlni a chemické vlastnosti prvkil jsou periodicky zavislé na relativni atomové
hmotnosti prvku®. Po objasnéni struktury elektronového obalu a vyznamu protonového ¢isla
byla formulace periodického zékona pozménéna na znéni pouzivané dodnes:

Vlastnosti prvkii jsou periodickou funkei jejich protonového ¢&isla.

Mendélejevovo a dnesni uspofadani se 1i$i ve vzdjemném uspotradani prvka Co a Ni,
Ar a K a Th a Pa. Tyto prvky byly prohozeny. Mendélejev si byl védom pouze jedné vyjimky,
kterou byla vzajemna poloha Te a I. (Ty umistil tak, jak jsou fazeny dnes, pfesn¢ to
odpovidalo jeho vlastni formulaci periodického zdkona.)

Periodicita vlastnosti prvki je disledkem elektronové struktury atomového obalu,
pri¢emz pro vlastnosti prvki jsou rozhodujici tzv. valencni elektrony.
Doplnék k vykladu o AO a konfiguraci:
core = vnitini ¢ast elektronového obalu s elektronovou konfiguraci nejblizsiho
pfedchazejiciho vzacného plynu
valen¢ni elektrony = ty elektrony, které¢ ptibyvaji nad konfiguraci nejblizsiho ptfedchoziho
vzacného plynu.

Napriklad:
16S: w 3% 3p*
[Ne]  3s*3p’

core -
valen¢ni elektrony
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Prvky s analogickou konfiguraci valencni sféry jsou v periodické tabulce umistény
pod sebou v tzv. skupin€ a maji velmi podobné vlastnosti.

Napriklad:
a)
core valenc¢ni elektrony skupina
;Li [He] 2s! 1
11Na [Ne] 3g! 1
10K [Ar] 4s' 1
37Rb [Kr] 5s! 1
5sCs [Xe] 6s' 1
g7Fr [Rn] 7s! 1
obecné ns'

Vsem témto prvkim (alkalické kovy) je spolec¢na snaha zbavit se jednoho valen¢niho
elektronu. (pravidla pro stabilni konfiguraci viz str.)Proto snadno vytvareji jednomocné
kationty.

Vsechno to jsou kovy snizkou hustotou, prudce reagujici svodou za vzniku
hydroxidu:

H0O + Li —» LIOH + %H,

HO + Na — » NaOH + % H,

HO + K —» KOH + %H,

HO + Rb —» RbOH + %H,

HO + C —s» CsOH + %H,

HO + Fr —» FrOH + Y H,

b)
core valen¢ni elektrony skupina

oF [He] 2s22p° 17
17Cl [Ne] 3s235)5 17
3sBr [Ar] 4s%3d"4p° 17
sal [Kr] 5s%4d''5p® 17
gsAt [Xe] 6s°4f'*5d'"%6p° 17

obecnd: ns’np’
nebo ns*(n — 1)d'’np’
nebo 6s*(n — 2)f"*(n — 1)d"’6p°

Vsem témto prvkim je spolecnd snaha ziskat jeden elektron azménit se tim na
jednomocny anion (F~, CI', Br, I', At"). VSechny tvoii dvojatomové molekuly.
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Clenéni periodické tabulky prvkua

Konkrétni vzhled periodické tabulky proSel mnohaletym vyvojem. Sou€asny vzhled
a uspotadani periodické tabulky znazornuje nasledujici obrazek:

figlo skupity
(sloupec = skupina)
-
1 2 3 4 5 4 7 8 8 10 11 12 13 14 15 1§ 17 18
1] .H +He
) 2| sLi | 4Be o[ ol | AT | 0 | F | adle
'%‘% 3|0l | bz 15l | aBE | P | eS| o0l | isde
gﬁ' 41 K | wls |afc | wTi | W | wCr (e ] wFe | wCo | 271 | ol | afn | ol | 2l | zals | | sBr | okx
S| 5| 2% | oY | aF ol (oMo | oTo | o | oB | oPd | wdz |aCd | o | sin |55 | aTe | o | s
- @ B | 05 | B | soLa | ool | 2Ta | 24 | %Re | m0s | ook | =Pt | wfm [@Hz | @i T1 | sfh | @B | aPo | 58t | sFn
L 4 T | oft | =Fa | mdtc
I =l | soPr | awhd | oFm | g8 | wEo | w0d | 6sTh | wDleyr | soHo | @B e D | oW | ala
Ian wla | w0 | P | adfa [ esfon | wCim (7Bl | 20 | ol [ ooFrm i B0d | aeblo | jo:ls

Prvky jsou v tabulce uspotadany do sedmi Fad — nazyvanych periody a osmnacti
sloupcii — nazyvanych skupiny. Aby tabulka nebyla pfili§ dlouha, vyclenuje se z 6. periody
14 prvki nésledujicich za lanthanem (tzv. lanthanoidy) a ze 7. periody 14 prvki za aktiniem
(tzv. aktinoidy) na zvlastni fadky, které se ptipojuji do dolni ¢asti periodické tabulky prvk.
V tabulce je toto vy€lenéni vhodnym zptisobem naznaceno (napt. tu¢nou linkou za lanthanem

a aktiniem).

V periodé se zaplnuji orbitaly lezici v energetickém rozmezi ns-np (kde n je ¢islo
periody a souc¢asn¢ hodnota hlavniho kvantového Cisla) obsazené elektronové vrstvy
s nejvyssi energii. Tim je urcen pocet prvkil v kazdé periodé. Kazda perioda konéi vzacnym
plynem se stabilni elektronovou konfiguraci valenéni sféry ns’np®.

Pocet prvkill v periodach periodické tabulky

Perioda Zapliiované AO Poée;[ Ozngéeni

prvki | periody

I |1i 2 | zékladni

Ig El%lj kratka
0 (11|
4 4s 3d 4p s

O] (11 |

5 5s 4d 5p N dlouha

LT TTT] [T1]
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ode LT T T ETT] -
7 lx(fé'etné 7s 6d 5f 7p

tino-

S OCCITTCT T T T T T T TTIETT]

Prvni perioda se nazyva zakladni, druhd a tfeti jsou tzv. kratké periody, ¢tvrta a pata
jsou tzv. dlouhé periody a nakonec Sestd a sedma se nazyvaji velké periody.

Ve skupinach jsou prvky s analogickou konfiguraci valencni sféry. Celkem je 18
skupin. Oznaceni skupin diive byvalo I — VIII s pfidanim pismene A nebo B (existovaly vSak
dva odlisné systémy déleni na A- a B- prvky), dnes na doporuceni organizace [UPAC
(International Union of Pure and Applied Chemistry) se skupiny oznacuji arabskymi ¢islicemi
1-18 (zleva doprava). Diive se skupiny délily na tzv. hlavni a vedlejsi, pfi¢emz 1., 2. a 13.-18.
skupina se dfive nazyvaly hlavni, 3. az 12. skupina se nazyvaly vedlejsi.

Tab.1 Schématické znazornéni periodické tabulky

Cislo skupiny

Star$i znaceni skupin
1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18
IA TIA 1B IVB VB VIB VIIB VIIIB VIIB VIIIB IB 1B IIIA IVA VA VIA VIIA VIIIA

1 |s prvek
2|val. orbitaly val. orbitaly ns, np
3 ns
4| sprvky val. orbitaly np, (n - 1)d p prvky
5 d prvky
6 nepiechodné neprechodné prvky
7|  prvky piechodné prvky
Cislo periody

val. orbitaly ns, (n - 2)f lanthanoidy : vnitiné pfechodné prvky

aktinoidy f prvky

Prvky skupin 1., 2., 13.-18. se nazyvaji neprechodné prvky (prvky hlavnich skupin).
Podle umisténi valen¢nich elektronii sem patii tzv. s-prvky (valenc¢ni elektrony v orbitalech s
—skupina 1. a 2.). Valen¢ni elektrony v orbitalech s a p maji tzv. p-prvky — skupina 13. az
18.. Skupina 18. ma zcela zaplnénou valen¢ni sféru. VSechny znamé nekovové prvky patii do
bloku p-prvkda.

Prvky zatazené do skupin 3.-12. se nazyvaji pfechodné prvky (prvky vedlejsich
skupin). Podle umistovani valen¢nich elektronti v orbitalech d jsou to tzv. d-prvky. Ve
skuping 8.-10. je na fadku vzdy trojice prvki, nazyvana triada. Jedna se o:

tridda zeleza: Fe — Co — Ni
lehké platinové kovy: Ru—Rh —Pd
tézké platinové kovy: Os —Ir — Pt .

Pod tabulku se vyclenuji tzv. vnitfné prechodné prvky, které zaplnuji orbitaly f, tzv.
f-prvky. Patii sem skupina lanthanoid (ssCe - 7;Lu) a aktinoidii (9oTh — j93Lr).

V Tab. 1 jsou schematicky vyznaceny s, p, d a f prvky (resp. oblasti, kde jsou
v periodické tabulce).

Valen¢ni orbitaly prvki jednotlivych blokt jsou uvedeny v Tab. 2.
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Tab. 2 Valen¢ni orbitaly s, p, d, f prvki

Prvky[Valencni orbitaly
-2

s |ns
p [ns®np' ¢ resp.ns’ (n—1)d"" np'~ ° resp. ns’ (n—2)f"* (n—1)d""np' °
d [ns’(n-1)d" ' resp. ns* (n —2)f'"* (n— 1)d' "

f [ns’(m-2)f" "

Mezi chemiky se pro nékteré skupiny prvkl vzily nazvy, zejména:
a) alkalické kovy, kovy alkalickych zemin, triely, tetrely, pentely, chalkogeny, vzacné
plyny
b) transurany, lanthanoidy, aktinoidy, prvky vzécnych zemin, tridda Zzeleza, lehké
platinové kovy, t€zké platinové kovy
Konkrétni prvky nalezejici do téchto skupin, véetné jejich umisténi v periodické tabulce viz.
a:,b:

Poznamka:
Znaceni skupin: IUPAC, Nomenclature of Inorganic Chemistry, 1989: 1, 2, ..., 17, 18
IUPAC, Rules for Inorganic Nomenclature, 1970: Ia, lia, ..., Ib, IIb, ...
a.;
RN 5 | s 7 8 19 o[ w1z 13| 14151617 ]138
Lo | b | Vb | Vb | Vib | VIIb Vil Ib | Ob | Ma Va a | Vila

1
la

H

‘Li-| Be
Na
K| Ta| Scl| Ti| V | Cr{Mn| Fe | Co| Ni | Ca | Zn il
Rb | Sr| YUZr INb|Mo| Tc |Ru{Rh [ Pd | Ag [ Cd |
Cs | Bz Lajl Hf | Ta Re | Qs | Ir | Pt | Au Hg k)
Fr | Ra| AcliDb | JI Bh | Hn | Mt

&=

lanthancidy: | Ce | Pr | Nd |Pm |Sm |Eu |Gd | Tbh | Dy |Ho | Er |Tm | Yb | Lu
aktinoidy: Th|Pa| U [Np|Pu|Am|Cm | Bk | Cf | Es [ Fm |Md| Ne | Lr

Skupiny prvki

pentely (N, P, As, Sb, Bi)

chalkogeny (O, 5, Se, Te, Po)
halogeny (F, CL Br, I, Ar)

vzacné plyny (He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn)

Fnateni | Skupiny prvii
i pfsmo | alkalické kovy (Li. Na, K, Rb, Cs. Fr) :
pisma | kovy alkalickych zemin (Ca, Sr, Ba, Ra) [pis ¥
jismo: - | triely (B, Al Ga, In, T1) :
| tetrely (C. Si, Ge, Sn. Pb)
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b:
1 2 3 4 3 & 7 37 9 w1 ] 12131415 t617]18]
I | Uz | b | WG] Vb | VIb | VIIb Vi b | Ob | Mo | Va | Va | Via [vlla] 0 |
He
Li | Be B|C|N|O|F |Ne
Na | Mg Al | Si| P | 8§ | Cl]|Ar
K | Cal-SeffTi | V 7n | Ga | Ge! As | Se | Br | Kr
Rb | Sr (¥ {j Zr | Nb Cd| In |Sn | Sb | Te| I | Xe
Cs | Ba |‘Lajl Hf | Ta He| T1 | Pb | Bi | Po | At | Rn

A T | -

lanthanoidy: | Ca: B |0

aktinoidy: Th | Pa

Mo
_ W
Fr |Ra| AclfDb | W' [ RF |-
N
U

[ | S | o | G |08 [ By |
Np | Pu |Am|Cm}| Bk | Cf

il

Znadeni | Skupiny prvki

; tridda zeleza (Fe, Co, Ni)

i lehke platinové kovy (Ru, Rh, Pd)
M 157ké platinové kovy (Os, Ir, Pt)

Znacteni | Skupiny prviai |
. - | ransurany (prvky nasledujici za uranem)
pilpae lanthanoidy (Ce aZ Lu}

pismo__| aktinoidy (Th az L1)

& 7| prvky vzacmych zemin (Sc, Y, La. Ceaz Lur) .

Periodicita chemickych a fyzikalnich vlastnosti prvku

Mezi strukturou elektronového obalu a chemickymi a fyzikalnimi vlastnostmi prvki je
M 14 * ~ r M r /4 14 M r Id ~ r /4 4
fada souvislosti, protoze podobné chemické chovani je dano podobnym uspoiadanim
vngjsich (valencnich) elektronovych vrstev.

Priklady:
a, bviz
¢) podobnost v 16. skupiné
stejné nejcastéjsi ox. €. - —II u vSech tii prvki analogické
slouceniny
O: [He] 2s*2p* o oxidy — 0 - O - peroxidicka
skupina
S: [Ne] 3s*3p* S sulfidy —S—S— disulfidicka
skupina
Se: [Ar] 4s°3d'%4p* Se™  selenidy
- OH alkoholy C=0 ketony
- SH thioly C =S thiony
d) podobnost ve 14. skupiné C, Si, Ge — methan, silan, german atd.
H H H H
H—(|3—C|3—H H—?i—?i—H
H H ethan H H disilan

- uhlik a kfemik maji schopnost fetézit se

Priklady souvislosti mezi strukturou elektronového obalu a chemickymi a fyzikalnimi
vlastnostmi prvkii:

" Historicky byla napted znama periodicita chemickych a fyzikalnich vlastnosti prvkii a teprve na zakladé téchto
vlastnosti bylo vyvozeno rozmisténi elektronti v obalu a jeho vyznam. Dodatecné pak bylo zjisténo, ze tyto
vlastnosti souviseji s elektronovou konfiguraci. Skute¢na souvislost je obracena: fyzikalni i chemické vlastnosti
prvki pfimo vyplyvaji z elektronové konfigurace u struktur jadra (napt. radioaktivita).
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Nal:+ [Ne] 38!, prudce reaktivni, snazi se ptejit na [Ne] ([He] 2522p6), tedy Na"
Na':[Ne] .cccooreeennn. malo reaktivni

F: [He] 2s™2p°......... prudce reaktivni, snazi se prejit na [Ne] ([He] 2s*2p°), tedy F~
F:[Nelooooreenne. malo reaktivni

Primarni a sekundarni periodicita

Periodicitu vlastnosti prvki rozliSujeme na:

- primarni — odvozena od vzacnych plynd (He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn) — maji konfiguraci
elektronového oktetu nsznp6 (Obr. 1)

- sekundérni — odvozena od tzv. pseudovzacnych plynt:
Ni, Pd, Pt: maji konfiguraci elektronové osmnactky (Obr. 2)
Zn, Cd, Hg: maji konfiguraci elektronové dvacitky (Obr. 3)

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18
1| H oHe
2| sLi | 4Be sB | ¢C | /N | O | oF |oNe
3| uNa | ;Mg BAL| 1481 | 5P| 168 | 17Cl | AT
41 10K | 20Ca | 2S¢ | 2Ti | 23V | 24Cr | 2sMn| 56Fe | 27Co | 2Ni | 2Cu | 30Zn | 31Ga | 35Ge | 33As | 34Se | 35Br | 3Kr
5| 3Rb | 368t | 30Y | 40Zr | 4Nb | oMo | 43Tc | s4Ru | 4sRh | 46Pd 47Ag | 43Cd | 40In | 50Sn | 5,Sb | 5,Te | s3I | 54Xe
6| 5sCs | ssBa | s7La | oHE | ;3Ta | 74W | sRe | 760s | 77Ir | 7Pt | 79Au | goHg | 1Tl | 2Pb | :3Bi | gaPo | gsAt | gRn
71| w7Fr | ssRa | goAc

I ssCe | soPr | oNd | 6iPm | Sm | 3Bu | 64Gd | 65Tb | 66Dy | 67HO | 6sEr | oTm | 70Yb | 71.Lu
I o0Th | 91Pa | U [ 93Np | 94Pu |9sAm|o6Cm | 97Bk | osCf | 99Es |190Fm|101Md| 02NoO | jo3Lr
Obr. 1
Viz primarni periodicita.

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18
1| H ,He
21 5Li | 4Be sB | ¢C | /N | sO | oF | oNe
3| uNa | pMg 1AL | 14Si | 5P 165 | 17Cl | 13AT
4| 19K | 20Ca | 21Sc | 2Ti | 23V | 24Cr | 3sMn | 56Fe | 27Co | 2gNi | 20Cu | 30Zn | 3Ga | 3Ge | 33As | 34S¢ | 35Br | 36Kr
5| 37Rb | 388t | 39Y | 40Zr | 4Nb | oMo | 53T | 4Ru | 4sRh | 46Pd | ;7Ag | 45Cd | s0In | 50Sn | 5:Sb | 5;Te | sl | saXe
6| 5sCs | ssBa | s7La | oHE | ;3Ta | 4W | 75Re | 760s | 771t | 78Pt | 70Au | goHg | §1T1 | g2Pb | g3Bi | g4Po | gsAt | gsRn
71| sFr | ssRa | goAc

I 58Ce | soPr | goNd | 1Pm | 2Sm | g3Eu | 64Gd | sTb | 6Dy | 7Ho | 6gEr | goTm | 70Yb | 7;Lu
I o0Th | o1Pa | U | o3Np | 94Pu |9sAm | osCm | 7Bk | 93Cf | 99Es |190Fm |101Md|0oNo | 10311
Obr. 2

Elektronova osmnactka
Ni, Pd, Pt
elektronova konfigurace [vzacny plyn](n — 1)s*(n — 1)p6n52(n — 1d®
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Napriklad.:
elektronova konfigurace Ni
Ni: [Ne] 3s?3p®4s®3d® - 2+6+2+8=18

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18

IH 2He
3L1 4Be 5B 6C 7N go 9F loNe
nNa | ;Mg 3AL | 481 | 5P 165 | 17Cl | 13Ar

19K | 20Ca | 2S¢ | 2Ti | 23V | 24Cr | 2sMn | 56Fe | 37C0 | 25Ni | 20Cu | 30Zn | 3,Ga | 35Ge | 33As | 34Se | 35Br | 36Kr

37Rb | 3681 | 30Y | 40Zr | 4Nb | sMo | 43T | gaRu | 4sRh | 46Pd | 47Ag [ 48Cd | 4oIn | 5o0Sn | 5,Sb | 5,Te | 531 | s4Xe

5sCs | ssBa | s7La | ,HE | 73Ta | 24W | 55Re | 760s | 71t | 2Pt | 0Au | goHg | s Tl | 32Pb | g3Bi | g4P0 | gsAt | gsRn

N N RN~

g7Fr | gsRa | goAc

Issce s9PT | 6oNd | 1Pm | 2Sm | 3Bu | 4Gd | 5Tb | 6Dy | 67HO | 6gEr | goTm | 70Yb | 71 Lu

I90Th o1Pa | U | 93Np | o4Pu | 9sAm | osCm | 7Bk | 9sCf | 99Es |190Fm|;9;Md|02No | jo3Lr

Obr. 3

Elektronova dvacitka
Zn, Cd, Hg
elektronové konfigurace [vzacny plyn](n — 1)s*(n — 1)p®ns*(n — 1)d"

Napriklad:
elektronova konfigurace Zn
Zn: [Ne] 3s*3p®4s3d"" - 2+6+2+10=20

Vsechny tfi vlivy tfech stabilnich konfiguraci (vzacnych i obojich pseudovzacnych
plynt, u vzacnych toho ptedchoziho i toho nasledujiciho) se projevuji soucasné, takze prvky
13.-17. skupiny mohou mit celou fadu oxidacnich ¢isel.

Priklady:

Br: Br ... [Kr]
BrY oo [Zn]
Br' [Ni]

Te: Te™ oo, [Xe]
Te"™Y e, [Cd]
Te ! e, [Pd]

Periodicita fyzikalné-chemickych vlastnosti prvku

Atomové a iontové poloméry

K nékterym ucelim se pouziva kulickovy model atomu — atom si v tomto modelu
ptedstavujeme jako kouli; jadro atomu je stfedem této koule, rozméry atomu jsou rovny
rozméram této koule. Pokud jde o pfedstavu o tvaru a rozmérech atomu, je tento model velmi
nepiesny az nepiijatelny. Ve vyuce chemie na zékladni a sttedni Skole se hovofi o priméru
jadra a o priméru celého atomu. Piedstava, ze priimér atomu je pramérem koule nahrazujici
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Periodicky zakon, periodicka tabulka, periodicita chemickych a fyzikalnich vlastnosti prvkl

atom je zcela nespravna. Podle vinové mechanického modelu se elektrony v elektronovém
obalu nachézeji v orbitalech, které¢ ovsem nemaji definovany okraj. Elektronova hustota je
v blizkosti jadra vétsi a s rostouci vzdalenosti od jadra klesa, ne vSak az na nulovou hodnotu.
,Okraj* atomovych orbitalll je definovan pomoci zvolené pravdépodobnosti vyskytu
elektronu v daném orbitalu. Ta se ovSem mtiZze v riznych odbornych studiich a kvantoveé-
chemickych vypoctech lisit (90%, 95%, 99%). Podle volby pravdépodobnosti se pak lisi
rozméry atomovych orbitalii; na volbé pravdépodobnosti by proto zavisely i rozméry atomu,
coz ovSem je logicky nesmysl.

Proto je nutno rozméry atomu definovat jinym objektivnim zpisobem. Bylo
dohodnuto, ze rozméry atomu se budou definovat pomoci mezijadernych vzdalenosti
v chemické vazbé: Vyjdeme z dvojatomovych molekul prvkii: Polovina mimojaderné
vzdalenosti je rovna atomovému poloméru tohoto prvku. Pak prométime mezijaderné
vzdalenosti ve slouceninach obsahujici prvky, jejichz rozmeéry jsme jiz zjistili.

H—H H——
iy »—i
-— e S
_ _ gy _ _ _ ly_y
lyy =2r=r, = ) Ly =1y *+1¢ = |Ta =y —ty = lya — 5

Atomovy polomér ma periodickou zavislost na protonovém ¢isle. Se stoupajicim
protonovym ¢islem ve skupinach klesé a v periodach roste.

Kovové poloméry (udané v pm)
1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18

1 1H 2He

2 3L1 4Be 5B 6C 7N go gF loNe
157 | 112

3|1Na 12Mg 1AL | 14Si | 5P 165 | 17Cl | 13AT
191 | 160 143

4| 1K | 20Ca | 2S¢ | 22Ti | 23V | 24Cr [2sMn | 56Fe | 27C0 | 3sNi | 20Cu | 30Zn | 3;Ga | 35Ge | 33As | 34Se | 3sBr | 36Kr
235 | 197 | 164 | 147 | 135 | 129 | 127 | 126 | 125 | 125 | 128 | 137 | 153

5| 37Rb | 38t | 30Y | 40Zr | 4Nb | Mo | 53Tc | 44Ru | 4sRh | 46Pd | 47Ag | 45Cd | 4oln | 50Sn | 5,Sb | ,Te | 531 | s4Xe
250 | 215 | 182 | 160 | 147 | 140 | 135 | 134 | 134 | 137 | 144 | 152 | 167 | 158

6| 5sCs | ssBa | s7La | ,HE | 73Ta | 74W | 75Re | 760s | 7Ir | 7Pt | 70Au goHg | 81Tl | s2Pb | g3Bi | g4Po | gsAt | ggRn
272 | 224 | 172 | 159 | 147 | 141 | 137 | 137 | 136 | 139 | 144 | 155 | 171 | 175 | 182

7| s7Fr | ssRa | soAc

s8Ce | soPr | oNd | 61Pm | sSm | 63Eu | 64Gd | 65Tb | 66Dy | 7HO | 63Er | seTm | 70Yb | 71 Lu

90Th | giPa | 9U | 93Np | 94Pu |9sAm | 9sCm | 97Bk | o3Cf | 99Es |190Fm|;9:Md|02NO| jo3Lr
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Periodicky zakon, periodicka tabulka, periodicita chemickych a fyzikalnich vlastnosti prvkl

Kovalentni poloméry nekovi (udané v pm)
1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18

1| H oHe
* 37

2| sLi | 4Be sB | ¢C | /N | sO | oF [oNe
* 88 | 77 | 74 | 66 | 64
ol 67 | 100 | 107
Hkok 60 | 93

3| 11Na 12Mg 1AL| 14Si | 5P | 16S | 17Cl | 13Ar
* 118 | 110 | 104 | 99
ol 107
*kok 100

4| 10K | 20Ca | 218¢ | 2Ti | 23V | 24Cr | 23sMn | 6Fe |57C0 | 2sNi | 20Cu | 30Zn | 31Ga | 35Ge | 33As | 34Se | 35Br | 36Kr

* 122 | 121 | 104 | 114
kK 57
kokok 51

5[ 37Rb | 38Sr | 30Y | 40Zr | 4Nb | oMo | 43Tc | 44Ru | 45Rh | 46Pd | 457Ag | 45Cd | 40In | 50Sn | 5:Sb | 5,Te | s3I | s4Xe

* 140 | 141 | 137 | 133
*k 60 | 94
Hokok 54 | 87

6| 5sCs | seBa | s7La | »HF | 73Ta | 24W | 75Re | 760s | 77Ir | 5Pt | 70Au | goHg | 81Tl | 5P | g3Bi | gaPo | gsAt | gsRn

7| s7Fr | gsRa | soAc

s8Ce | soPr | oNd | 61Pm | Sm | ;3Bu | 64Gd | 65Tb | 66Dy | 67HO | 6sEr |69Tm|70Yb | 7/ Lu

o0Th | 9;Pa | 9oU | o3Np | o4Pu |9sAm|osCm | ¢7Bk | ogCf | 99Es [190Fm];9;Md|;0oNo| jo3Lr

jednoduché vazba
dvojné vazba

T .,
trojna vazba
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Periodicky zakon, periodicka tabulka, periodicita chemickych a fyzikalnich vlastnosti prvkl
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Obr. 4: Zavislost atomového poloméru r na protonovém cisle Z
Poznamka:

Hodnoty v zavorkach udavaji koordinacni ¢islo iontu, hodnoty bez udaného
koordinac¢niho ¢isla jsou odhadnuty

Iontové poloméry vybranych prvkl (udané v pm)

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18
1 1H 2HC
3Li+ 4B€24r 5]33Jr 3- 8027 9F7
2w | @ @[ CIN© | e N
59 27 12 171 | 140 | 133
Na™ | ;Mg AP . 3| 16S% | 1CT
30 | © © | S ) | ) |
102 72 53 212 | 184 | 181
K" | 5Ca* . . Ga** |34Se? | 35Br
4 126) 20(62; 21S¢ | 22Ti | 23V | 24Cr | 2sMn | 56Fe | 27C0 | 25Ni | 290Cu | 30Zn 31(62; 3Ge 33AS3 34(66; 35(6)r 36Kr
138 100 62 222 | 198 | 196
Rb" | 387 In** |5oSn*" Te? | 51
5 37(6) 38(6) 39Y | 40Zr | 41Nb | ;5Mo | 43Tc | 44Ru | 4sRh | 4Pd | 47Ag | 43Cd 49(6) 50(8) 51Sb 52(6) 5(36) 54Xe
149 116 79 122 221 | 220
Cs' | ssBa* T .
6 55(6) 56(6) 57La 72Hf 73Ta 74W 75Re 76OS 77II' 78Pt 79Au g()Hg 81(6) 82Pb 83B1 84PO gSAt gGRIl
167 136 88
7| s7Fr | gRa |gAc
58Ce | soPr | oNd | 61Pm | 2Sm | 3Bu | 64Gd | 65Tb | 66Dy | 67HO | 6sEr | oTm | 70Yb | 71Lu
o0Th| giPa | U | 3Np | 9sPu | 9sAm | 9sCm | 97Bk | 93Cf | 99Es |190Fm|19iMd|02N0 | jo3Lr
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Periodicky zakon, periodicka tabulka, periodicita chemickych a fyzikalnich vlastnosti prvkl

Polomér atomu prvku neni ve vSech slouceninach presné stejny, v tabulkach se udéavaji
(4. tabeluji se) stfedni hodnoty téchto velicin.

Poloméry ve skupinach vzristaji s rostoucim protonovym ¢islem, v periodach klesaji
s rostoucim protonovym ¢islem. Vysvétleni vyplyva z elektronové struktury. Ve skupindch ve
sméru shora dolti elektrony obsazuji orbitaly s vy$§im hlavnim kvantovym cCislem, tedy ¢im
nize ve skuping, tim dale od jadra. V periodach ve sméru zleva doprava se zapliuje stejna
valencni sféra, rostouci pozitivni nadboj jadra zptsobuje vétsi ptitahovani vnéjsich elektront
k jadru, coz vede k poklesu polomért ve sméru zleva doprava v tabulce.

Pokles polomért u lanthanoida a aktinoidii v periodické tabulce ve sméru zleva
doprava je velky a nazyva se lanthanoidova resp. aktinoidova kontrakce.

Periodicita ionizac¢ni energie a elektronové afinity

Ionizac¢ni energie (definice viz. Bara)

Ionizaéni energie mé vyrazné periodickou zavislost na protonovém ¢isle. Se
stoupajicim protonovym ¢islem ve skupindch klesé a v periodach roste.
Doplnit ze skript pro farmaceuty nebo z obecné chemie pro PiF UJEP od Ruzicky vysvétleni

Hodnoty prvni ioniza¢ni energie prvki hlavnich skupin (udéno v jednotkach eV)
1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18

1 H ,He
13,60 24,58
2| sLi | 4Be sB «C 7N sO oF | 10Ne
5,39 | 9,32 8,30 | 11,26 | 14,54 | 13,61 |17,42|21,56
3| 1Na | ;Mg 13AL| 1451 15P 165 | 17Cl | 1gAT
5,14 | 7,64 5,98 8,15 | 11,00 {10,36| 13,01 | 15,76
4| 10K | 20Ca | 21Sc | 22Ti | 23V | 24Cr |2sMn | 56Fe | 27Co | 2sNi | 20Cu | 30Zn | 3;Ga | 3,Ge | 33As | 34Se | 3sBr | 5Kr
4,34 | 6,11 6,00 | 8,13 | 10,00 | 9,75 | 11,84 | 14,00
5| 37Rb | 35St | 30Y | 40Zr [ 4Nb [ ;,Mo0 | 43TC | 44Ru | 4sRh | 46Pd | 47Ag | 45Cd | 4oIn | 50Sn | 5, Sb | 5,Te sl | s4Xe
4,18 | 5,69 5,791 7,33 | 8,64 | 9,01 |10,44|12,13
6| 5sCs | s¢Ba | s7La|Hf | 73Ta | 4W | 7sRe | 760s | 77Ir | 75Pt | 70Au|goHg | 5Tl | sPb | g3Bi | s4Po | gsAt | ggRn
3,80 | 5,21 6,11| 7,42 | 8,00 10,74
7| &Fr | gsRa [gAc

s8Ce | soPr | oNd | 61Pm | 2Sm | gEu | 64Gd | 65Tb | 66Dy | 67HO | sEr | eeTm | 70Yb | 7, Lu
ooTh | giPa | 9oU | o3Np | 94Pu | 9sAm | 96Cm | 97Bk | 9gCf | 99Es | 100Fm | 19Md | 192NoO | o3Lr
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Obr. 5: Zavislost prvni ioniza¢ni energie I na protonovém ¢isle Z

Elektronova afinita (definice viz. Bara)
Elektronova afinita se periodicky méni stejn¢ jako ioniza¢ni energie.
Doplnit ze skript pro farmaceuty nebo z obecné chemie pro PiF UJEP od Ruzicky vysvétleni

Elektronova afinita A. prvka hlavnich skupin (udéno v eV)
1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18

1| H ,He
0,745 0,5
2| sLi 4Be sB ¢ | N | §O oF | 1oNe
0,618(<0 0,277|1,263(-0,07|1,416{3,399| —1,2
-8,75
3| 1Na | Mg 1AL | 1451 | 5P | 1S | 17Cl | AT
0,548 <0 0,4411,385(0,747|2,007(3,617| -1
-5,51
4| K 20Ca | 21Sc | 2Ti | 23V | 24Cr | sMn | 56Fe | 57Co | 2sNi | 20Cu | 30Zn | 3,Ga | 35Ge | 33As | 348e | 35Br | 36Kr
0,502 | 0,02 0,300(1,200{0,810]2,0213,365| -1
5| 37Rb | 35St | 30Y | 40Zr [4Nb |4 oMo | 453Tc | 44Ru | 4sRh | 46Pd | 457Ag | 45Cd | 40In | 5oSn | 5;Sb | 5;Te | s3I | s4Xe
0,486 | —0,3 0,300{1,200(1,070|1,971{3,059| —0,8
6| ssCs | ssBa |s7La | 7Hf | 73Ta | 4W | 7sRe | 760s | 77Ir | 75Pt | 70Au | soHg | §i T | 5Pb | g3Bi | g4Po | gsAt | ggRn
7| s7Fr | ssRa |gAc

58Ce | soPr | oNd | 1Pm | s,Sm | 3Eu | 4Gd | 65Tb | 66Dy | 67HO | 63Er [oTm | 70YDb | 71Lu

o0Th | o1Pa | oU | o3Np | 94Pu | 9sAm | 9sCm | 97Bk | ogCf | 99Es |190Fm|;0Md]|02No | j3Lr
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Obr. 6: Zavislost elektronové afinity A, na protonovém ¢isle

Periodicita elektronegativity (definice viz. Bara)

Paulingova stupnice vychdzi z hodnot vazebnych energii.

Z Mullikenovy (definice viz. Bara) definice elektronegativity a z periodicity prvni
ioniza¢ni energie a elektronové afinity vyplyva, ze periodicita elektronegativity je stejna jako
periodicita prvni ioniza¢ni energie a elektronové afinity v periodach ve sméru zleva doprava
se elektronegativita zvysuje, ve skupinach klesa s rostoucim protonovym c¢islem.

Atomové charakteristiky v ramci periodického systému

elektronegatvita
elektronova afimta
onizatni energie
M

elektronegativita | ——

elektronova afinta -

ionizatni energie —: |

[ |

[ 117

atomowy polomeér
kowvowy charalkter

atotovy polomér
: I
kowowy charalcter I

Elektronegativita, elektronova afinita, ioniza¢ni energie, atomovy polomér, velikost
atomu i kovovy charakter rostou ptiblizn¢ ve sméru Sipek (u prvki umisténych v téze periode
blizko sebe mohou nastat vyjimky).
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Periodicky zakon, periodicka tabulka, periodicita chemickych a fyzikalnich vlastnosti prvkl

Periodicita oxida¢nich éisel

Atomy prvki se snazi nabyt elektronové konfigurace nejblizsiho vzacného (primarni
periodicita), resp. pseudovzacného (sekundarni periodicita) plynu.

Pouzité a doporucené informacni zdroje:
Prednasky
Piehled stiedoSkolské chemie

17



VInové mechanicky vyklad chemické vazby

Vinové mechanicky vyklad chemické vazby

Chemicka vazba

V ptirodé se samostatné atomy vyskytuji jen vyjimecné (napt. vzacné plyny). Atomy
se vétSinou spojuji ve vétsi celky, vytvareji molekuly nebo krystaly. Pokud vytvére;ji
molekuly, jsou spojeny chemickou vazbou.

Definice chemické vazby: Chemicka vazba je specificky typ interakce mezi
casticemi, pri jejimzZ vzniku dochazi ke sniZeni energie systému. Soustava (systém) je
nejstabilnéjsi, ma-1i nejmensi moznou energii.

Predpoklady vzniku chemické vazby

Ma-li vzniknout chemické vazba, musi se nejprve atomy pfiblizit na vzdalenost
interakce (vzdalenost, kdy na sebe za¢nou plisobit). Pfi tomto piiblizeni (které je realizovano
srazkou dvou atomt) dojde k ¢aste¢nému priiniku a nasledné spojeni jejich atomovych
orbitald, pficemz se uvolni energie.

Atomy vSak v okamziku srazky musi mit n¢které valencni orbitaly obsazené
nesparovanymi elektrony s opaénym spinem. Pfi vzniku vazby dochézi sparovanim téchto
elektronii (kazdy z jednoho atomu) ke vzniku vazebného elektronového paru.

Maji-li elektrony stejny spin nebo jsou-li atomy v okamziku srdzky nevhodné
orientované, vazba nevznikne.

< prevladajici mezatomowve

E odpudé sily

pfevliadajici menatomove
phtaghve sily

i
s

tg r
Obr. 1: Vzijemné silové piisobeni dvou atomu v zavislosti na meziatomové vzdalenosti.

potencialni energie soustavy dvou atomu

) vzdalenost atomi (méFi se jako vzdalenost jejich jader)
D, vazebna energie (disociacni energie)

O Y délka chemické vazby (vzdalenost jader vazanych atomii)
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VInové mechanicky vyklad chemické vazby

Vazebna energie

Je to energie uvolnéna pii vzniku chemické vazby, udava se v jednotkach eV
(1eV =1,602 C10"° J). Tzv. moldrni vazebnd energie (energie, ktera se uvolni pti vzniku
1 mol vazeb) se obvykle udava v jednotkach kJ mol ™.

Disocia€ni energie

Je to energie potiebna na rozSté€peni vazby, udava se v jednotkach eV. Tzv. moldrni
disociacni energie se obvykle udava v jednotkach kJ mol . Je stejné velkd (vEetnd znaménka)
jako energie, ktera se uvolni pii vzniku téZe vazby (tzv. vazebnd energie, resp. moldarni
vazebna energie).

Délka vazby

Je to vzdalenost stiedii vazanych atomt (méii se jako vzdalenost jader atomi, nebot’
jadro je ve srovnani s celym atomem velmi malé, zato v§ak velmi snadno experimentalné
lokalizovatelné — napt. pomoci difrakce rentgenového zatreni na krystalu zkoumané latky,
nebo pomoci IR-rota&ni spektroskopie . Délky vazeb jsou fadové 1 C10'° m. Pro tuto
vzdalenost byla zavedena a diive se pouzivala zvla§tni jednotka: 1 10 " m=1 & (¢ti
angstrom). Dnes se jiz tato jednotka nema pouzivat.

Piesnégji feceno, tzv. délka vazby je primérnd vzdalenost jader vazanych atoml; jadra
vazanych atomil se ve skutecnosti rychle k sob¢ pfiblizuji a zase se vzdaluji, dochazi k tzv.
vibracim vazby ™. Za délku vazby pak pokladame stfedni hodnotu mezijaderné vzdalenosti.

Priklady vibraci v molekule vody:

a)
f@‘\\\

H H 0obs vazby se soucasn¢ zkracuji a prodluzuji.

b)
f@‘x‘\
/ H

H Jedna vazba se zkracuje a druhd se v témze okamziku

prodluzuje (a naopak).
c)

o)

N

D

* Obé metody budou probrany v ramci pfedmétu Fyzikalni chemie.
Vice o vibracich a vibracnich spektrech viz predmét Fyzikalni chemie.

Meéni se vazebny uhel (jako pfi sttihani nizkami).
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VInové mechanicky vyklad chemické vazby

Pouzité a doporucené informacni zdroje:
Prednasky
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Molekulové orbitaly

Molekulové orbitaly

Molekulovy orbital je oblast v prostoru mezi dvéma atomy, kde je velka elektronova
hustota. Vzniké piekryvem a interakci atomovych orbitalti. Pfekryva se a interaguje vzdy
dvojice atomovych orbitald, pficemz vznik4 dvojice molekulovych orbitald. Z nich jeden ma
energii nizs$i nez oba ptivodni atomové orbitaly, nazyva se vazebny molekulovy orbital
a obvykle se znac¢i symbolem b (bonding; angl. bond = vazba) umisténym vpravo nahote

vedle symbolu orbitalu (napt. ). Druhy ma energii vys3i neZ oba pivodni atomové orbitaly,

nazyva se antivazebny molekulovy orbital a oznacuje se obvykle hvézdickou umisténou
vpravo nahote vedle symbolu orbitalu (napt. o).

V diagramech znazornujeme obvykle orbitaly s nizsi energii nize a orbitaly s vyssi
energii vyse.

Pro obsazovani molekulovych orbitalii elektrony plati stejnd pravidla jako pro
obsazovani atomovych orbitalll. Podle vystavbového principu se nejprve obsadi molekulovy
orbital s nizsi energii (vazebny) a teprve potom molekulovy orbital s vyssi energii
(antivazebny). Déle plati Pauliho princip (v kazdém orbitalu mohou byt nanejvys dva
elektrony a ty museji mit opacny spin) a Hundovo pravidlo (ve skupiné degenerovanych
orbitalll se nejprve obsadi kazdy jednim elektronem se shodnym spinem a teprve pak za¢nou
vznikat elektronové pary).

V textu tykajicim se orbitald se obvykle pouZivaji nasledujici zkratky (jsou pouZity
1 v tomto studijnim materialu):

AO.......... atomové orbitaly
HAO....... hybridizované atomové orbitaly
MO ......... molekulové orbitaly.

antivazebny MO (vyss$i energie nez pivodni AO),
Dvojice interagujicich AO —<:

vazebny MO (nizsi energie nez pivodni AO)

Orbitaly a vazby o a mr

Podle symetrie rozloZzeni maximalni elektronové hustoty vii¢i spojnici jader vazanych
atomu rozliSujeme vazby (orbitaly) ¢ a m.

Vznik vazby ¢ je podminén obsazenim vazebného molekulového orbitalu o, tj.
takového, ktery ma velkou elektronovou hustotu na spojnici jader vazanych atomi. Muze se
jednat o orbitaly o, 65y, 6y (viz obrazky nize). MiiZze vzniknout kombinaci dvou orbitalti
s nebo kombinaci dvou orbitall p, nebo orbitalu p s orbitalem s.

Vznik vazby © je podminén obsazenim vazebného molekulového orbitalu 7. Velka
elektronova hustota je nad a pod (u orbitalu 7,), resp. pied a za (u orbitalu 7ty) spojnici jader
vazanych atomt (viz obrazky nize).
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Tvary MO v dvouatomovych molekulach

Poznamka: Cerna tecka uvnitt orbitalli znazornuje atomové jadro. Oznaceni orbitalti odpovida

I

volbé soutradnicového systému:

X

¥

interagujici AO

vysledné MO

rostouci
energie

r

rostouci
energie

rostouci
energie

r

rostouci

r

rostouci
energie

r

rostouci
energie

r

rostouci
energie

r

rostouci
energie

energie

s+ py

O —

1 1
? e i
' ™
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o

o, antivazebny
b ,
o, vazebny
c,, antivazebny
oy, vazebny

* . ,
o, antivazebny
o, vazebny
antivazebny

n, vazebny

* antivazebny

X

o

n, vazebny

*
0> antivazebny

G .

2 vazebny

*

Txx2 antivazebny

b
X yazebny

£

Tx: antivazebny

T b
xz vazebny
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Jednoducha, dvojna a trojna vazba

Kovalentni vazba zprostiedkovana jednim elektronovym parem je vazba jednoducha.
Je téméf vZdy vazbou o (vzacnou vyjimkou je napt. molekula B, existujici jen za vysokych
teplot, v niz je nutno piedpokladat jednoduchou vazbu 7). Dvojné vazby se tcastni dva
elektronové pary a je zpravidla sloZena z vazby ¢ a vazby n. Trojnd vazba je tvofena dvéma
vazbami 1 a jednou vazbou o.

nasobnost vazby symbol obsazeni MO
jednoducha _— c
dvojné = O, T
trojna ——— G, T, T
Diagramy MO

Pomoci diagramtt MO se znazoriiuje vznik molekulovych orbitalii z atomovych
orbitall. Vodorovné ¢ary v tomto diagramu znazorfiuji energetické hladiny. Hladiny vlevo
a vpravo odpovidaji energiim samostatnych atomovych orbitalii, hladiny uprostted
reprezentuji energii vazebného molekulového orbitalu (dole) a antivazebného molekulového
orbitalu (nahote).

Pro ptiklad uved’'me diagram MO molekuly H,:

A
E
MO (H,)
AO (H) . AO (H)
.8
20
(]
5 Is 1s
g mil V[
8
S
N
c

Obr. 1: Diagram Mo molekuly H, znazornény pomoci ramecki.
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Nekdy se misto rameckt zakresluji jen energetické hladiny. Diagram MO pro

molekulu H, pak vypada takto:

EA
MO (Hz)

5 AO (H) AO (H)
2 .
= o,
(]
2
=]
g Is
2

o,

Is

Obr. 2: Diagram MO molekuly H, znazornény pomoci energetickych hladin.

Rad a délka vazby dvouatomovych molekul

Rad vazby je veli¢ina charakterizujici nasobnost a pevnost vazby. Vétsimu fadu vazby
odpovida vyssi vazebnd energie a pevnéjsi vazba. Pevnéjsi vazbé pak odpovida kratsi
meziatomova vzdalenost (= kratsi délka vazby). Castice ptijimaji nebo odstépuji elektrony

tak, aby pfitom rostl fad vazby.

Rad vazby je ptiblizn€ roven nasobnosti vazby. Pokud u jednoduchych anorganickych
latek vyjde polovinovy, znamena to, Ze takové molekuly budou mit tendenci tvofit dimery

(viz ptiklad s oxidem dusnatym na nésledujici strang).

Priklad:

Souvislost mezi nasobnosti, fddem, energii a délkou vazby pro vazbu mezi atomy uhliku.

vazba tad vazby energie vazby (kJ molfl) meziatomova vzdalenost (délka vazby)
c-C 1 346,9 154 pm=1,54 &
Cc=C 2 607,0 135pm=1,35 &
Cc=C 3 8383 121 pm=121 &

Rad vazby vypoéteme podle vztahu:

f'é.d VaZby — nvaz B nantivaz
2
Nyaz veeees pocet elektroni ve vazebnych MO

Nantivaz «---- pocet elektront v antivazebnych MO.

"1E=10"m (jednotka oznacena B se nazyva angstrom).
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Priklad:

Pomoci diagramu molekulovych orbitalu urcete rad vazby v molekule NO a v iontu
NO". Kterd z obou cdstic ma pevnéji vazané atomy? Kterd z obou ¢dstic ma atomy vdzdny
blize k sobe? U kazdé z castic odhadnéte, zda se chova spise jako oxidacni, nebo spise jako
redukcni cinidlo.

Ukol budeme fesit pomoci diagramu MO.

Postup konstrukce diagramu MO:

1) ZapiSeme elektronovou konfiguraci obou atomt v zakladnim nevdzaném stavu.

2) Zakreslime rameckové diagramy AO obou atomi. Pro jeden atom vlevo, pro druhy
vpravo. Do zahlavi napiSeme, kterd sada ramecka je pro ktery atom. Nejdiive obsazované
AO (= AO s nejnizsi energii) kreslime doli, dalsi v pofadi obsazovani nad né. Aplikuji se
tu zasady vystavbového principu, coZ znamend, Ze se orbitaly obsazuji podle rostouci
energie.

3) Do mezery mezi AO obou atoml zakreslime rameckovy diagram MO (podle
nasledujiciho vzoru) a ¢arami propojime MO s t¢émi AO, z nichz vznikly. Typicky ptiklad
diagramu MO pro dvojatomovou molekulu, jejiZz atomy maji v zdkladnim stavu obsazené
pouze s a p orbitaly, je na ndsledujicim obrazku. Diagram MO pro molekulu s obsazenymi
pouze s-orbitaly je uveden na strané

4) Do diagramu MO umistime tolik elektronti, kolik je chh dohromady v obou AO vazanych
atomu. Pokud znazorfiujeme diagram MO pro molekulovy ion, pak pocet elektronit v MO
upravime podle celkového ndboje iontu.

5) Pro obsazovani MO plati stejna pravidla jako pii obsazovani AO. Jsou to: vystavbovy
princip, Pauliho princip a Hundovo pravidlo.

MO se obsazuji v diagramu zdola nahoru (tj. v potfadi rostouci energie), kazdy
ramecek dvéma elektrony. Degenerované MO (tj. MO se stejnou energii, umisténé
v diagramu MO stejné€ vysoko) se obsazuji podle Hundova pravidla: elektrony se rozdéluji
mezi degenerované orbitaly tak, aby multiplicita byla co nejvyssi (tj. pfed sdruzovanim
elektroni do part s opaénym spinem se degenerované orbitaly obsadi po jednom
neparovém elektronu se stejnym spinem). Podle Pauliho principu mohou byt v kazdém
ramecku nanejvys dva elektrony a musi se liSit spinem.
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Reseni zadaného tkolu ze str. 22:
Diagram MO molekuly u oxidu dusnatého NO:

N: 1s% 25% 2p° <0: 1% 2% 2p*

MO (NO)
AO (N) . AO(O)
GP
T,
2p ¢ 2p
S N
NN,
Y
2 [
0]
5 ) o,
S 2s 2s
: N — N
2 N7
Is NF—o Is
N N
N
féd VaZby — vaz namivaz - 10 B 5 - 2’5
2 2

Polovinovy fad vazby signalizuje pfitomnost jednoho nesparovancho elektronu
v molekule. Castice s nesparovanymi elektrony (tzn. radikély) jsou vysoce reaktivni. Reaguji
tak, aby doslo ke sparovani elektronti, napft. tvorbou dimerti:
G=Ne + #i=0 - 5=F-F-0
Proto se oxid dusnaty vétSinou vyskytuje ve své dimerni formé N,O,.

Diagram MO pro kation NO:

Ion NO', neboli ¢astice zvana nitrosyl(1+), vznikne z molekuly NO odtrzenim
jednoho elektronu. Cely postup tvorby diagramu MO bude analogicky jako u molekuly oxidu
dusnatého, jen ze schématu MO ubereme jeden elektron a upravime vypocet fadu vazby.
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N: 1% 2¢° 2]33 0: 15?28 21)4

AO (N) i AO (0O)

NN
(R

2s Ti/ $ 2s
N o,

= n N

NI o

vaz n antivaz —_ 3

tad vazby = 1 5 = ST

Zjistili jsme, Ze ¥ad vazby (NO") je vétsi nez fad vazby (NO). Z toho plyne (s vyuzitim
pravidel uvedenych na str. 22):

Pevnéjsi vazba je v NO" a atomy jsou k sobé blize také v NO'. Protoze odebranim
jednoho elektronu z molekuly NO (za vzniku iontu NO") vzroste ¥ad vazby (2,5 — 3), je
monomerni NO l4tkou, kter4 se snadno oxiduje na NO" (a je tedy redukénim ¢inidlem).

Naopak ¢astice NO™ ma nejvétsi mozny ¥ad vazby, piijetim i odebranim e by fad
vazby klesl. Castice NO" je proto stabilni a nema oxidaéni ani redukéni vlastnosti.

Odhad magnetickych vlastnosti latek s dvouatomovymi molekulami
pomoci diagramu MO

Latka obsahujici atomy nebo molekuly s nesparovanymi elektrony je paramagneticka
(chova se jako slaby magnet, je slabé vtahovéana do vnéjSiho magnetického pole).

Opak (latka je z magnetického pole slabé vypuzovana) nastava, pokud jsou vSechny
elektrony v molekulach ¢i atomech sparovany. Takové latky se nazyvaji diamagnetické.

Teorie molekulovych diagramu vysvétlila paramagnetismus molekularniho
kysliku O, coz byl jeji velky tispéch.

Paramagnetické vlastnosti O, se daji predpokladat na zaklad¢ diagramu MO molekuly
0O,, viz nésledujici schéma:
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0: 1s% 2¢° 2134 0: 1s% 2¢° 2134
MO (0O,)

AO (0O) AO (0O)

2s /N/ S 2s

Isihy S

N4

Z diagramu MO plyne, Ze molekula O, ma nesparované elektrony. To je v souladu
s experimentalnim zjisténim, Ze je O, paramagneticka latka.

Pomoci diagramtt MO a vypoctu fadu vazby je také mozné vysvétlit, pro¢ vzacné plyny
netvoii dvouatomové molekuly. Zde si to vysvétlime na molekule He,, nebo Ne;.

12 1.2
He: 1s MO (Hey) He: 1s
AO (He) AO (He)

Is /N/ /N/ G: /N/ Is
Ni—

n 2-2

vaz antivaz  —

2
ma nulovou pevnost (a proto v ptirodé molekula He; neexistuje).

=0.Rad vazby v molekule He, ma hodnotu 0, takova vazba

rad vazby = 1
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Ne: 1s% 2s? 2136 Ne: 1s% 25? 2136

MO (Ne»)
AO (Ne) AO (Ne)

NN NI —

N

2s /F\L Oy 2s
NI

Is /F\L T\L o, /F\L Is
iR .

az - n
2
vazba ma nulovou pevnost (a proto v pfirodé molekula Ne, neexistuje).

v antivaz

= 10-10 = 0. Rad vazby v molekule Ne, m4 hodnotu 0, takova

fad vazby = 1

Pouzité a doporucené informacni zdroje:
Prednasky
Hala
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Viceatomové molekuly — teorie hybridizace

Viceatomové molekuly — teorie hybridizace

Nevhodnost metody molekulovych orbitalt pro viceatomové molekuly

Diivodem pro zavedeni hybridizace byla skutec¢nost, Ze u viceatomovych molekul
tvary molekul a energie vazeb odhadnuté pomoci teorie molekulovych orbitali neodpovidaji
experimentalné zjisténym tvarim molekul a energiim vazeb. To si budeme dokladovat na
nasledujicim piikladu.

Priklad:

Urcete tvar molekuly CH4

a) experimentalné: Bylo zjisténo, ze molekula CHy je zcela symetricka, tj. tvar molekuly je
pravidelny tetraedr, v jehoZ tézisti je C a na vrcholech jsou atomy H. Uhly vazeb H-C—H jsou
stejné pro vSechny vazby, ato 109,5°. Vazebné orbitaly jsou tvarové i energeticky
rovnocenné.

p

b) teorie molekulovych orbitali. Nejprve sestavime elektronovou konfiguraci atomu H
a atomu C:

1HI 151

¢C: 1572s'2p” jen dva nesparované elektrony schopné tvofit kovalentni vazbu; protoze v CH,
jsou ¢tyti vazby, musi byt uhlik v CHy v jiném nez zékladnim stavu. Zkusime excitovany stav
(znaci se hvézdickou):

¢C": 1s%2s'2p? ¢tyfi nesparované elektrony schopné tvofit kovalentni vazbu, ale nejsou
rovnocenné (jeden je v orbitalu 2s a tfi jsou v orbitalu 2p) — 4 vazby C-H:

CO+OH > o H©C

Maji jiny tvar a jinou energii.
Navic 3 vzniklé vazby o, by na
sebe byly kolmé.

Iz
A

HO + &><Oc—30, H QQC

o
N
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Tvar molekuly:

A s

expertmentalné teorie 1O

=> rozpor s experimentem = teorie MO" pro viceatomové molekuly nevyhovuje, je nutno
zavést novou teorii. Tuto novou, Iépe vyhovujici teorii, nazyvame teorie hybridizace.

Teorie hybridizace dobie vyhovovala pro viceatomové molekuly, jejichZ centralni
atom neobsahoval volné elektronové pary ve valencni sféfe. Pro ptipad pfitomnosti
nevazebnych elektronovych parti na centralnim atomu byla zavedena opravena teorie
hybridizace, tzv. metoda VSEPR (Valence Shell Electron Pair Repulsion).

Pravidla hybridizace a metoda VSEPR

1. Chovani elektronu v atomu vystihuji nejen AO ziskané feSenim Schrodingerovy rovnice,
ale 1 jejich linearni kombinace . AO ziskané linearni kombinaci ptiivodnich AO nazyvame
hybridizované AO a oznacujeme je HAO. Kombinuji se AO na jednom atomu.

Priklad:
CH, — kombinuje se jeden orbital s a tfi orbitaly p na jednom atomu uhliku C. Typ
hybridizace je tedy sp’.

Je tfeba odlisit: u MO se kombinuji AO ze dvou atomd, ale u hybridizace se kombinuji
AO z jednoho atomu.

MO (Hz)

AO (H) 5 AO (H)

]S _1\ \]/_ ]S
™

* MO = molekulové orbitaly, AO = atomové orbitaly, HAO = hybridni atomové orbitaly.
AO, MO, HAO jsou jednak prostorové utvary, ale také rovnice.

*ok . r 4 . oo Id . 4 Id r A M W ’ . . ~r : 4 4
Linearni kombinace znamena jakykoliv celociselny nasobek. Napi. feSenim rovnice je ¢islo 2, pak linedrni

kombinaci je Cislo ziskané vynasobenim jakéhokoliv celého Cisla ¢islem 2, tim ¢islem mtze byt 4, 6, 8, 10, 200,
2 000 atd. .
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AO (C) HAO (C)

» 1|1 -
I I e

2. Pocet vzniklych HAO je roven poc¢tu kombinovanych AO.

Priklad:

CH, — kombinovali jsme jeden orbital s a t¥i orbitaly p a vznikly 4 HAO typu sp’.

V rameckovém diagramu se orbital s znadzoriiuje jednim Ctvereckem a tii orbitaly p jsou
znazornény tiemi spojenymi ¢tverecky. Z nich pak vzniknou Ctyfi spojené Ctverecky =
4 HAO.

3. Pro hybridizaci Ize pouzit jen ty AO, které maji nepfiliS rozdilnou energii.
4. Prostorova orientace HAO je jina nez ptivodnich AO.

Metoda HAO se pouziva pro predpoveéd’ tvaru molekul. Nevysvétli vSak spravné tvar
vSech molekul, proto byla vylepSena a nyni se pouZiva metoda upravend zvana VSEPR

(valence shell electron pair repulsion) = odpuzovani elektronovych part ve valenéni sféte.

Pro tvar molekul pfedpovézeny podle metody VSEPR plati tato pravidla:

1. Zakladni pravidlo: elektronové pary ¢ a n (nevazebné, nikoli antivazebné) stiedového
atomu molekuly se vZdy rozmistuji do prostoru tak, aby byly co nejdale od sebe a méely
minimalni energii. Jejich polohou je urCovan zakladni tvar molekuly. Pfitomnost
elektronovych parii typu =« je pro uréeni zakladniho tvaru bezvyznamna.

Postup pfi aplikovani zdkladniho pravidla:

1. Zapiseme elektronovy strukturni vzorec uvazované molekuly. Ur¢ime stiedovy atom.

2. Urcime pocet 6 vazeb vychazejicich ze stfedového atomu (n).

3. Urcéime pocet nevazebnych elektronovych part na sttedovém atomu (n,).

4. Vypocteme hodnotu souctu nyt = ns + n, a podle ni (podle nize uvedené tabulky)
urc¢ime typ hybridizace AO stfedového atomu neboli zékladni tvar molekuly.

Zakladni tvary molekul odvozené z modelu VSEPR (uspotddani HAO na centralnim
atomu v hybridnich stavech sp, sp’, sp” sp’d, sp°d, sp’d”) jsou uvedeny v nasledujici
tabulce. Zakladni tvar molekul je uréen polohou jader atomt, ne polohou nevazebnych
elektronovych para.
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Zékladni tvar molekuly

Prostorové
rozmisténi
c-a -
elektrono-
vych para
sttedového
atomu

Dot =
Tvar molekuly odhadnuty | Do+ Ma
podle zakladniho pravidla

np

ptiklad

typ hybridizace

linearni 2 0 | sp CO, {(O=C=0C}

trigonalni

plosna BF; |

lomena 3 1 sp” 30 o 5
2

tetraedr 4 0 sp° cH | =)
4 H

[ | & o { | |

ICL., sl
v 2 + +
Ctverec 4 0 | sp’d | [AuCl4] Exu

trigonalni

3 ZEniT
pyramida 4 L] sp NH; | H

lomena 4 2 | sp H,O A O\

trigonalni 3 Tl | I8l
bipyramida 5 0 |spd | PCls |_““~fo"_

nepravidelny 3
tetraedr > ! spd SFy = /vT |

A | B & & X & E <]

il ESIh
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Zakladni tvar molekuly
Prostorové §
rozmisténi o- = %]
am- Tvar molekuly a t‘i o | ™ E piiklad
elektrono- odhadnuty podle °o- 2z
vych pari zékladniho pravidla 5
sttedového
atomu
IF
O
G0 T 5 | 2 |spd IF dz
3 - tvar sp CIFs \C|1—£|
O
|E]
IF|
> |
0 linedrni 5 | 3 |spd| XeF e
& P % |
O
|E]
|?|| .
F El
C@ oktaedr 6 0 |spd SFs E “fs|x"f|
|E]
|F|
ﬁ ¢tvercova 6 1 sp3 re BrF E | ,/E
ramida > = —
Py ]
LT @E@ Ctverec 6 2 [sp'd”| XeF4 E’E;‘il
Tl
= |Fl —
entagonalni IF.~=_F
@ @ Rpyamida | 7| 0 || 1| SN
py B |TE
|E|
Fl
: , IFl —
B | 1w e | L
7 |E
|E|
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Poznamka:
Vsechny odhadnuté tvary molekul zachovavaji co nejvétsi symetrii, jen T-tvar je vyjimka.
Ctvercové uspotadani je Casté u koordinac¢nich slou¢enin (maji k dispozici d-orbitaly).

2. Dopliikova pravidla pro deformaci zakladniho tvaru:

1. Nevazebny elektronovy par n odpuzuje ostatni elektronové pary vice nez vazebny
par c.

2. Udvojné atrojné¢ vazby jsou elektronové pary o provazeny elektronovymi pary .
Vznikl4 dvojice o + 1 nebo trojice ¢ + 2n odpuzuje elektronové pary vice nez samotny
par o.

3. Odpuzovani sdilenych elektronovych pari zavisi na rozdilech v elektronegativité
vazebnych partnert.

Priklad:
H>,O

"

Stfedovy atom je atom kysliku O.
ns = 2 (tj. z atomu O vychdazeji dvé c-vazby)
n, = 2 (). na atomu O jsou dva nevazebné elektronové pary).

Nyt = N + Ny =2 + 2 =4 To znamen4, ze typ hybridizace je sp3. Tvar molekuly odhadnuty
podle zakladniho pravidla odpovidajici tomuto typu hybridizace je tetraedr.

Ocekavali bychom uhel H-O-H 109,5° (thel pro pravidelny tetraedr), ale ve skutecnosti se
uhel zmensi na 104,5° (aplikace doplitkového pravidla 1).

W,
e .0 /XD\\\

O tvar molekuly: lomena H H

Priklad:
COCl, (fosgen = dichlorid kyseliny uhli¢ité = dichlorid-oxid uhli¢ity = dichlorid karbonylu)

0]

[
/N

[ ail

Stiedovy atom je atom uhliku C.
ns = 3 (tj. z atomu C vychazeji tfi o-vazby)
n, = 0 (tj. na atomu C nejsou zadné nevazebné elektronové pary).

Nt = No + N, =3 + 0 =3 To znamen4, Ze typ hybridizace je sp>. Tvar molekuly odhadnuty

podle zékladniho pravidla odpovidajici tomuto typu hybridizace je trigonalni plo$na
(= rovnostranny trojuhelnik).
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Ocekavali bychom tihel 120° (thel pro rovnostranny trojuhelnik), ale X¢; < Xo (2,8 <3,5) =
vétsi elektronova hustota bude na kysliku, ten si pfitdhne e a pak ,,zabere vic mista®,
odpuzuje sousedy — aplikace doplnkového pravidla 3.. Dale aplikujeme pravidlo 2. - o+«
odpuzuje vice = thel se zmensi na 111,3°.

A

Pouzité a doporucené informacni zdroje:
Prednasky
Hala: Pomiicka k obec. Chemii

tvar molekuly: rovnoramenny (ale ne rovnostranny) trojuhelnik
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Lokalizace vazeb

V piedchézejicim textu byly dosud probrany vazby lokalizované (tj. umisténé jen mezi
dva sousedni atomy, napt. H-CI). U uhlovodiki s konjugovanymi dvojnymi vazbami se vSak
setkdvame s tim, Ze elektrony m vazby jsou rozprostfeny mezi vice atomt (fikdme, Ze jsou
delokalizovany). Vznik delokalizovanych vazeb bude probran spolu s jejich vlastnostmi
pfiblizné o tii strany dale.

Pripomenme si, ze v organickych slou€eninach rozliSujeme tfi zakladni
zpusoby rozmisténi dvojnych vazeb:

nazev

dvojné vazba izolovana

— dvojné vazby kumulované

dvojné vazby konjugované
S (u téchto vazeb nastava deloka-
lizace)

Slouceniny s rozsahlym konjugovanym systémem dvojnych vazeb byvaji Casto
barevné, mnohé z nich patii mezi ptirodni latky (napf. barviva izolované z mrkve nebo rajcat).
Na nasledujicich strandch je uvedeno nékolik ptikladt strukturnich vzorcti barevnych
organickych latek. VSimnéte si konjugovaného systému dvojnych vazeb.

Karotenoidy maji barvu od Zluté, pfes oranZovou az po Cervenou. Patii k nim napf.
karoteny a lykopen. V mrkvi jsou obsaZeny ti1 karoteny, které¢ se od sebe liSi pouze

v

strukturnim uspofadanim konct fetézce. Nejhojnéjsim karotenem je B-karoten:

B-karoten

lykopen
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Priklady acidobazickych indikatort s konjugovanym systémem dvojnvych vazeb:

fenolftalein
prostredi struktura zbarveni
C/ﬁo
0
kyselé Ny / bezbarvé forma
a neutralni P /C\ (tf1 az Ctyfi dvojné vazby v konjugaci)
TR ‘ T
o K/ oH
c’fﬁo
R A
‘ 8]
L fialova forma
alkalické SN C (jedenact dvojnych vazeb v konjugaci)
—Dr"/ H\\\///- Hx\“* \\\\\D
methyloranz
prostiedi struktura zbarveni
= —
kyselé m+:<:> = M —NH— S —0 : :
— forma
a neutralni / \\‘H / cervena
HaC — [lj‘J
N =\ |
alkalické M — S — zluta forma
/ N/ N
H3C 0
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Ptipomenime si, ze délka vazby mezi atomy uhliku v organickych slouceninach zéavisi
na nasobnosti vazby (s rostouci nasobnosti vazby meziatomova vzdéalenost neboli vazebna
délka klesa):

vazba meziatomova vzdalenost (délka vazby) cary vyznacujici délku vazby
C—C 154pm=1,54 £ =1,54 010" m
C=C 135pm=1,35 2 =1,3500""m
C=C 12l pm=121 £=12100"m

Rozbor vazeb v molekule benzenu

Starsi zapis vzorce benzenu je © . Pokud by struktura benzenu ptesné odpovidala
tomuto vzorci, musely by tfi vazby mezi atomy uhliku mit vlastnosti vazby jednoduché
a zbyvajici tfi pak vlastnosti vazby dvojné. To by se projevilo napt. na délkach vazeb. Dvojné
vazby jsou kratsi, jednoduché delsi:
C=C 135 pm,
Cc-C 154 pm.
Tvar molekuly benzenu by tedy musel byt ptiblizné nasledujici (Cisla udavaji délku vazby
v pikometrech):

134
135 J46‘,—\».\\135

15&1\=/{54

135
Experimentalné vSak bylo zjiSténo, ze molekula benzenu je symetrickd a vSech Sest vazeb

mezi atomy uhliku ma stejnou délku (140 pm). Z toho plyne, ze zéapis i strukturu
molekuly benzenu nevystihuje spravné. Lepsi popis rozloZeni vazeb v molekule benzenu
umoziuje tzv. teorie delokalizace.

Teorie delokalizace vysvétluje vazby v molekule benzenu takto:

V molekule benzenu jsou mezi atomy uhliku jednak lokalizované c-vazby (tvofené
hybridnimi atomovymi orbitaly sp” —na Obr. 1 znageny bile), jednak n-vazby (tvofené
elektrony obsazenymi v orbitalech px — na obrazku znaceny Sed¢) kolmych na rovinu
benzenového jadra, které se neucastni hybridizace. Mezi orbitaly px dochézi k bocnému
piekryvu (symetricky na obé strany) a tim vznikaji delokalizované n-vazby. Situace je
znazornéna na tiech nésledujicich obrazcich (obr.1):
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a)

Rozmisténi prekryvajicich se sp” HAO tvoficich c-vazby
(bile) v molekule benzenu a orbitald p, (Sed¢€) jejichz
bo¢nym piekryvem (viz dalsi obrazek) vznika systém
delokalizovanych n-vazeb. Atomy vodiku nejsou
znazornény.

b)

Vyznaceni bo¢nych ptekryvil p, orbitalti vedoucich ke
vzniku m-elektronového kruhu (pferuSovana ¢ara). Atomy
vodiku nejsou znazornény.

c)

Vysledné rozlozeni vazebnych elektront v molekule
benzenu:

o-elektrony: bile

n-elektrony: Sed¢.

Atomy vodiku nejsou znazornény.

Z tohoto obrazku je zifejmé, Ze m-vazby jsou rozprostieny
rovnomérné po celém kruhu benzenu. Rikame, Ze jsou
delokalizované. Vzorec benzenu se podle teorie

®

delokalizace zapisuje s kruhem:

Obr. 1: Vysvétleni rozmisténi vazeb v molekule benzenu pomoci teorie delokalizace.

K delokalizaci m-vazeb dochézi 1u linearnich molekul s konjugovanym systémem
dvojnych vazeb; jako ptiklad si uvedeme buta-1,3-dien.
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Obr. 2: Priklad delokalizace v molekule latky nazyvané buta-1,3-dien.

L]
H— Hﬁﬁ A (|: —H
H H

a) b)

Obvykly zapis (neodpovida Zapis lépe vystihujici skutecnost (energie

skute¢nosti). 1 délky vSech vazeb mezi atomy uhliku
jsou v molekule buta-1,3-dienu pfiblizné
stejné).

a)

Rozmisténi piekryvajicich se sp” HAO tvoficich
o-vazby (bile) v molekule buta-1,3-dienu a orbitalt p,
(8ed€)_jejichz bonym piekryvem (viz dalsi obrazek)
vznika systém delokalizovanych n-vazeb. Atomy
vodiku nejsou zndzornény.

b)

Vyznaceni bo¢nych prekryvl py orbital vedoucich ke
vzniku dvou nad sebou umisténych n-elektronovych
kiivek (pferusovana ¢ara). Atomy vodiku nejsou
znazornény.

c)

Vysledné rozloZeni vazebnych elektroni v molekule
buta-1,3-dienu:

o-elektrony: bile

n-elektrony: Sed¢.

Atomy vodiku nejsou zndzornény.

Z tohoto obrazku je ziejmé, ze n-vazby jsou
rozprostfeny rovnomérné nad sebou po celé délce
uhlikového fetézce. Rikame, Ze jsou delokalizované.

Obr. 3: Grafické znazornéni vazeb v molekule latky nazyvané buta-1,3-dien.
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Teorie rezonance

Teorie rezonance (ktera je starsi nez teorie delokalizace a dnes se pouziva spise
vyjimecné) vysvétluje strukturu molekul obsahujicich konjugovany systém dvojnych vazeb
pomoci tzv. rezonancnich struktur. Jako nazorny ptiklad uvedeme vzorce rezonan¢nich
struktur benzenu:

Teorie rezonance piredpoklada, ze molekula stiidave existuje ve vSech rezonanénich
stavech. Ty se tak rychle vzdjemné pfeméiiuji jeden na druhy, Ze métenim Ize zachytit jen
stiedni (primérnou) strukturu. Z toho plyne, ze délka vazeb mezi uhlikovymi atomy
v molekule benzenu je experimentdlné namétena mensi nez u jednoduchych, ale vétsi nez
u dvojnych vazeb. Protoze stalé pouzivani vSech rezonancnich vzorcti by bylo tézkopadné,
pouziva se obvykle jen jeden z nich. Teoreticky je lhostejno, ktery z rezonancnich vzorcii se
bude pouzivat, ale praxe se ustalila na pouzivani jen 1-2 rezonanénich vzorct pro kazdou

latku. Napft. pro benzen jsou to vzorce : a : . Je v8ak nutno mit na paméti, ze zadna
z rezonancnich struktur nevystihuje spravné skute¢nou strukturu molekuly.

Pouzité a doporucené informacni zdroje:

Prednasky

Jaroslav Majer a kol.: Analytickd chémia, Osveta, Martin, 1989, 1. vyd., str. 78

Josef Pacak: Stru¢né zaklady organické chemie, SNTL, Praha, 1975, 1. vyd., str. 417, 418
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Polarita kovalentnich vazeb

Polarita molekul je vlastnost dulezitd pro posouzeni chemického chovani, i nékterych
fyzikélnich vlastnosti, napt. rozpustnosti latek.

Klasifikace kovalentnich vazeb podle polarity:

a) vazba nepoléarni

Elektronovy oblak ve vazebném molekulovém orbitalu (orbitalech) je rozlozen rovnomeérné
mezi oba atomy, proto nedochazi ke vzniku parcialniho elektrického naboje na zadném
z obou vazanych atomd.

Ptesn¢ vzato, skutecné nepolarni vazba je pouze ve viceatomovych molekulach tvofenych
jednim prvkem. Vsechny ostatni kovalentni vazby (tj. kovalentni vazby ve slouceninach)
jsou polarni.

Priklady nepolarnich vazeb a rozdéleni elektronové hustoty vazebnych elektronovych paru
v molekule kysliku a molekule fluoru:

:E

[

/,f‘“"—'—“‘x_
§ /éi—;f o

~= E__Do

b) vazba polarni
Elektronovy oblak ve vazebném molekulovém orbitalu (orbitalech) je posunut blize

k jednomu z vazebnych partnerti. Ten je ¢astecné (parcialn€) zaporné nabit. Druhy atom je
parcidln€ kladné nabit.

et

1=
|

Priklad polarni vazby a rozdéleni elektronové hustoty vazebného elektronového paru
v molekule HCI:

H6+ _ Cl&
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c) ilontova vazba

Elektronovy oblak vazebného elektronového paru (parti) je téméi (v idealnim piipadé tplng)
pfetazen na jeden z atomu. Ten je pak nositelem zédporného elektrického naboje (v idedlnim
piipad¢ jde o celistvy nasobek elektrického naboje elektronu, realné¢ vSak nedojde
k uplnému piesunuti elektronti a naboj je pak mensi), zatimco druhy atom je nositelem
kladného elektrického naboje.

Podstatou iontové vazby je elektrostatickd pfitazliva sila mezi obéma opaéné nabitymi
ionty.

Priklad:
Na'CI”

Na' 1

o —

Zcela iontova vazba neexistuje — vzdy se jedna pouze o vazbu siln€ polarni. Mezi
polérni a iontovou vazbou neni ptesna fyzikalni hranice; mezi obéma vazbami se odliSuje
pouze na zakladé pravidel danych dohodou.

V praxi se polarita vazeb urcuje na zakladé dohody:

IPolarita vazeb se uréuje na zéklads rozdilu elektronegativit vazanych atomi|

a) rozdil elektronegativit vazanych atomi Ay <04 ............... nepolarni vazbal

Priklady nepolarnich latek:
Molekuly prvka (Hp, O,, Fs, ...) jsou zcela nepolarni, Ay = 0.
Uhlovodiky (latky obsahujici pouze uhlik a vodik):

C-H Uhlovodiky sice obsahuji slabé
MC) =25 4 polarni vazby C — H, ale podle
MM =2.2 | qohody (Ay < 0,4) je tadime
Ay=0,3 o, o

k latkam nepolarnim.

" Poznamka: Elektronegativita se zna&i y a rozdil elektronegativit vazebnych partnerd (tj. vazanych atomi) se
znaci Ay. Konkrétni elektronegativity prvkl jsou prevzaty z ucebnice — VACIK, J. a kol. Prehled stredoskolské
chemie. 2. vyd. Praha: SPN, 1999. 368 s. ISBN 80-7235-108-7.
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| Pamatujte: Uhlovodiky jsou definici nepolarni latky |

b) [rozdil elektronegativit vizanych atomii Ay [ <0,4; 1,7> ...... polarni vazbal

Priklady polarnich latek:

LiH (hydrid lithny), HCI (kyselina chlorovodikova)
% (Li) = 0,97 ¥ (H) =2,20
H)=2.20 w(CH) =2.80
Ax=1,23 Ay = 0,60
¢) [rozdil elektronegativit vazanych atomi Ay > 1,7............... iontova vazbal

Priklady latek s iontovou vazbou:

NaCl (chlorid sodny) LiF (fluorid lithny)
1 (C)=2,8 x (F)=4,10
y(Na)=1.0 ¥ (Li)=0,97
Ax=1,8 Ayx=3,13

Hranice 0,4 a 1,7 jsou jen orientacni, v konkrétnich ptipadech rozhoduje chemické chovani
latek.

Zpusoby zapisu polarity vazby

Pro zépis polarity vazby se nej€astéji pouzivaji ndsledujici tfi zplsoby zapisu:

Li® - H> 0+, &— jsou parcidlni elektrické naboje na jednotlivych atomech — viz nize
Li 4 H zakladna trojihelnika je v misté vétsi elektronové hustoty
Li - H Sipka sméfuje do mista, kam se ve vazb¢ presouvaji elektrony

Parcialni elektrické naboje
Parcialni elektrické naboje jsou vyjadienim polarity chemické vazby. Céstené (parcialni)
naboje pfitomné na atomech v polarnich molekuldch se oznacuji 6+ ao—. Tento zapis
oznacuje, ze doslo pouze k ¢astecnému presunu elektronl po vazbé, ale jesté ne ke vzniku
iontl. Symbol &— se piSe ke znafce zaporné nabitého atomu, (v misté vétsi elektronové
hustoty). Naopak symbol 6+ se piSe ke znacce atomu castecné kladné€ nabitého, tedy v misté
nizs$i elektronové hustoty.

Priklad:
H6+ _ CIB—

Elektronové efekty

vvvvvv

parua (polarizaci) 1 u vazeb sousednich. Podle toho, zda dochazi k posunu ¢ nebo = elektronti
(o-elektrony jsou elektrony tvofici o-vazbu, n-elektrony jsou elektrony tvofici m-vazbu),
odliSujeme elektronovy efekt indukéni (posun c-elektronl) a mezomerni (posun n-elektront).
Kazdy z nich pak podle sméru posunu elektronti miize byt kladny (skupina vyvolavajici

*x /4 W r 7 [} ~ 7 7 4 sror
Poznamka: Pro oznaceni elektronovych efekt se pouzivaji nasledujici zkratky:

—I.......... zaporny indukéni efekt
Hoe kladny indukéni efekt
-M....... zaporny mezomerni efekt
+M........ kladny mezomerni efekt
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kladny elektronovy efekt odpuzuje elektrony) nebo zaporny (skupina vyvolavajici zaporny

elektronovy efekt pfitahuje elektrony).

1. elektronovy efekt indukéni (je vyvolan posun ¢ elektrontl), tzv. [-efekt
a) kladny indukéni efekt neboli zkracené +I-efekt (skupina vyvolavajici +I-efekt

odpuzuje o elektrony)

Mezi atomy a skupiny vyvolavajici +I-efekt patii napi. Mg a alkylové skupiny.

Priklad.:
CHy
o+ 8- & &
HC——C —CH, 0o, —C

CHs

vSechny elektronové efekty).

S rostouci vzdalenosti od skupiny vyvolavajici efekt klesa velikost efektu (plati pro

b) zaporny indukéni efekt neboli zkracené —I-efekt (skupina vyvolévajici —I-efekt

pritahuje o elektrony)

Mezi skupiny vyvolavajici —I-efekt patfi napt. Br, CI, I, OH (hydroxoskupina), NH,

(aminoskupina).

Priklad:

f— i b+ i+
F=—CH,——CH;—CH;

Priklady uplatnéni indukcniho efektu:

Atom H je nejkladnéji nabity, chova
se skoro jako kation = nejsnadnéji
oddisociuje = proto je tato kyselina
nejsilngjsi.

Fe
T 0 CII 0 o o
0
H—o—0Z (=P o7 C|Eic|~5‘—c =
A | i | 5 i
OH 0—H Fie 0—H | 5 o—H
H H Cl |

octova kyselina monochloroctova kyselina dichloroctova kyselina

trichloroctova kyselina

Ka=1800" Ky=1,600" Ka=5,100" Ky=1300"
zadny —I-efekt nejvetsi —I-efekt
nejslabsi kyselina nejsilngjsi kyselina
nejmensi Ka nejvetsi Ka

T Ka je disociacni konstanta (definice viz str. ).
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2. elektronovy efekt mezomerni (konjugacni) — je vyvolan posun z elektrona
a) kladny mezomerni efekt (skupina vyvoldvajici +M-efekt poskytuje m elektrony do
konjugace)
Kladny mezomerni efekt vyvolavaji skupiny, které se na zbytek molekuly vazi
jednoduchou vazbou a k dispozici maji nevazebné elektronové pary, napf.:

—F|, -Ex|, -1, -1, —-OH, -5H, -NH,

Priklad posunu m-elektronii pri +M-efektu.

fenol
) _ 2) A - 3) PR
o oH P rQH @/QH
T L o
chlorethen

&+ L
|2l —CH =CH,

2) = ¥ i 3)

1) 2| —CH =—=CH, IEl—CH —=CH,
b) zaporny mezomerni efekt (skupina vyvolavajici-M-efekt odCerpava m-elektrony ze
zbytku molekuly)
Zaporny mezomerni efekt vyvolavaji napt. skupiny:
—C=N (kyanoskupina), -COOH (karboxylova skupina), -COOR (esterova skupina),
—CHO (aldehydova skupina), -NO; (nitroskupina)

Priklad posunu m-elektronii pri —M-efektu:

5+, oy
C
.5.—/‘“% =3
C | j L.
S Ca_ e ="
ety f
O

Porozuméni I a M efektu je diilezité pti studiu organické chemie. Pokud
v nasledujicimu textu nepochopite vse, nelekejte se, odborné terminologie a nazvoslovi
organickych slou€enin budou probrany pozdé¢ji v pfedmétu organicka chemie. Zde vyklad
uveden jen pro Uplnost, mizete se k nému pozd¢ji vratit.

Pti elektrofilni substituci uz jednou substituované¢ho benzenu maji indukéni
a mezomerni efekt vliv na misto, kam se navaze dalsi substituent na jadro.

Substituenty vykazujici vii¢i jadru kladny mezomerni efekt fidi vstup dalSiho
substituentu prednostné do poloh ortho— a para—.
Tyto substituenty se nazyvaji substituenty 1. tfidy a obecné usnadiuji vstup dalSiho
substituentu na jadro. Vyjimku tvoti halogeny, které jsou siln¢ elektronegativni. Svym
zna¢nym zapornym indukénim efektem zvyraziuji parcidlni kladny naboj arylu, na kterém
jsou vazany. Elektrofil je tim od jadra odpuzovan.
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0-
F- __/ oH
L]
P- b= .

Substituenty vykazujici vii¢i jadru zaporny mezomerni efekt fidi vstup dalSiho
substituentu pfednostné do polohy meta—. Tyto
substituenty se nazyvaji substituenty 2. tfidy a obecné znesnadiuji vstup dal$iho
substituentu na jadro.

E
N e
- &=
- = | \\\\‘gl
_ Ry, T O
L
m_
s
P“kladiy St‘flilzls;lmenm —F, -Br, -Cl, I, ~OH, —SH, ~OR, -NH,, -NHR, -NR;, -NO, -R
Pﬂkladzy St‘flizs;menm ~CN, -COOH, ~COOR, ~SO3H,~CHO (aldehydov), -NO,, ~COR
Poznamka:

Pismeno R znaci alkyl nebo aryl (tj. uhlovodikovy zbytek).

Dipélovy moment

Dipdlovy moment ur¢uje miru polarizace vazby. Je to vektor sméfujici od kladného
k z&pornému polu polarni vazby mezi dvéma atomy. Pro dvojatomové molekuly je definovan
vztahem:

f=qof (1)
........ parcidlni naboj na kladné€ nabitém atomu (uvadi se v jednotkach Coulomb, znacka C)
1 ... vzdalenost stfedll vazanych atomt (orientace od kladného k zadpornému ndboji) (uvadi
se v jednotkach metr, znacka m)
E ........ dip6lovy moment (uvadi se v jednotkdch Coulomb metr, znacka C m; pozor,

nezaménovat se zapisem centimetrt C m X cm)
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-0
/_—\ +[J

N

Pro viceatomové molekuly se hodnota dipdlového momentu zjisti jako vektorovy
soucet dipolovych momentt vazeb (ty jsou uvedeny v tabulkach). Dipélové momenty
poskytuji informace o polarnosti vazeb a o geometrii molekul (o vazebnych uhlech). Zjist'uji
se 1 experimentalné — méfenim elektrické kapacity kondenzatoru naplnéného zkoumanou
latkou.

Molekula je nepolarni, jestlize jeji celkovy dipolovy moment je roven nule.

Molekula je polarni, jestlize jeji celkovy dipdlovy moment je riizny od nuly.

Priklad:
Délka vazby H-F v molekule fluorovodiku je 0,0917 nm, dipélovy moment HF je
6,08 [10° C m. Vypogitejte velikost parcialniho ndboje na atomu vodiku a fluoru.

Reseni:
Dip6lovy moment H dvouatomové molekuly je definovan vztahem (1): E =Q Dlil
Odtud vyjadiime naboj Q a ¢iseln€ dosadime:
B 60800 Cm
100917007 m

Vypogitané parcialni naboje na atomech H a F v molekule fluorovodiku jsou +6,63 (10° C (na
atomu H) a —6,63 a0 c (na atomu C).

=6,6300° C

Vzajemna souvislost geometrie molekul a dipdlového momentu

Priklad:
COs...... naméieno E = 0, coz souhlasi se znalostmi o geometrii CO,: atom C je v molekule
CO; v hybridnim stavu sp = molekula CO; ma linearni usporadani:

0=c=0

<— —= Dipdlové momenty obou vazeb C=0 jsou stejné velké, ale opacné orientovang,
vzajemné se proto vyrusi.

SO;,...... naméfeno i # 0. Stiedovy atom je atom siry a je v hybridnim stavu sp*:

N7=NN
&g

—|V7 Vektorovy soucet dipdlovych momentt vazeb S=O proto neni nulovy.

H,O...... naméfeno fi = 6,1300°° C m. Stiedovy atom je atom kysliku a je v hybridnim stavu
sp> = molekula vody je lomena.
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Polarita kovalentnich vazeb

I Vektorovy soucet dipélovych momentt vazeb O—H proto neni nulovy.

Naésledujici ptiklad ukazuje, ze pomoci dipélového momentu Ize v nékterych
piipadech odlisit izomery jedné latky.

fada dichlorbenzenu

cl
T cl f
cl Cl
o— (ortho) m— (meta) p— (para)
o-dichlorbenzen m-dichlorbenzen p-dichlorbenzen

Sipky vyjadiuji orientaci dip6lovych momenti fi.

Z i

—_—

vektorovy soucet dipdlovych momentt

i =8,63007°C.m { =5,57007" C.m =0
Pomoci fi tak lze odlisit izomery o-, m-, p-.

Pouzité a doporucené informacni zdroje:
Prednasky
Anna Janeczkova: Organicka chemie
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Vlastnosti kovalentnich slou¢enin

Vliastnosti kovalentnich sloucenin

Pojmem ,.kovalentni sloucenina* rozumime v této kapitole slouc¢eninu, kterd ma ve své
molekule pouze kovalentni vazby.

Vlastnosti kovalentnich slou€enin zavisi na jejich molarni hmotnosti. Podle ni tyto
latky mtizeme piiblizn€ rozd€lit do dvou skupin (hranice je pouze orientacni.):

a) nizkomolekuldrni latky M< 500 g mol”!
b) vysokomolekularni latky M >> 500 g mol™
zastupce te (°C) ty (°C)
H, —259,2 —252.,8
nizkomolekularni
kovalentni latka o)) -218.,8 -182,9
(molekulové krystaly)
F, -219,6 —188,2
diamant 3550 4827
vysokomolekularni
kovalentni latka tuha 3675 3900
(atomové krystaly)
H;BO; 169 —
NaCl 800 1440
iontova latka Si0, 1713 2590
KNO; 308 400 (rozklada se)
Hg -38,86 356,66
kovova latka Na 97,81 882,9
W 3410 5930
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Vlastnosti kovalentnich slou¢enin

7000

6000 - |

5000 -

4000 +

3000 -

T(tani), T(varu)

2000 -

1000 A

0

-1000

T 8 ¥ g 838 ¢ 8 & £ 2 B
e 2 QA =z o Z
© «® X
2 T
latka

Nizkomolekularni kovalentni slou€eniny

Maji nizké teploty tani a varu. Po rozpusténi jsou v roztoku pfitomny ve formé celych
nedisociovanych kovalentnich molekul = nevedou elektricky proud = jsou to neelektrolyty.

Vysokomolekularni kovalentni slou¢eniny

Jsou to tzv. polymery, pravidelné se v nich mnohokrat opakuje uréity motiv, kterému
se fikd mer (zékladni jednotka viz str. ). Spojenim velkého poctu mert
vznikne polymer.

Priklad:
—tCF-Chn .....PTFE (polytetrafluorethylen, teflon).

CF, = CF, ....tetrafluorethylen
polymer:
558
YT
FF FF
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Vlastnosti kovalentnich slou¢enin

Usporadani vysokomolekularnich kovalentnich sloucenin:

1) trojrozmérné — napi. diamant
- tvrdé, naprosto nerozpustné, vysoky bod tani a varu (tisice stupiii), elektricky nevodivé

krystalova struktura diamantu

Q

zakladni bunka opakovani tetraedru v mfizce

|

2) rovinné — polymerni struktura v rovin¢€ — napt. grafit, H;:BO;
- odlupuji se nebo otiraji po vrstvach, jsou elektricky vodivé, mazlavé, Supinkovité

krystalovéa struktura grafitu

3) valcovité — nanotrubicky

- nanotrubicky byly objeveny v roce 1991. jsou to mikroskopické valecky o priméru nékolika
tisicin mikrometru a délce n¢kolika mikrometri (dnes se vSak daji pfipravit v neomezené
délce). Jsou elektricky i tepeln€ vodivé, pruzné, pevné a lehké.

53



Vlastnosti kovalentnich slou¢enin

PR S T

http://www.scienceworld.cz/sw.nsf/0/6D660BIBAC34F7A6C1256E970048 A0AB?OpenDoc
ument&cast=1

http://cs.wikibooks.org/wiki/Fullereny a nanotrubi%C4%8Dky
http://www.rozhlas.cz/leonardo/technologie/ zprava/247440

wikipedie.orbitalni-vytah.cz

cit. 4.7. 2007 — vSechny ptfedchozi odkazy

4) linearni — napf. polystyren, DNA
- $patna mechanicka pevnost, rozpoustéji se (DNA v H,O) nebo bobtnaji

Obr. 1: DNA pod elektronovym mikroskopem.

Vice o struktuie DNA viz kapitola vazba v biopolymerech

J —
CH
o \ .fCHzx /CHzx /CHzx /CHzx /CHzx /CHZ
polymerace \
miohokedt
styren polystyren _In
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Vlastnosti kovalentnich slou¢enin

CH, tH2 CH CH,

IR VA WA /\/\/

H,C _TH - ?H Ll»“H | CH Ll“;
cl Cl Cl Cl Cl Cl cl |,
winylchlond polyrnylchlond

Pouzité a doporucené informacni zdroje:

Prednasky

Ptehled sttedoskolské chemie

Biochemie

www.webelements.com cit. 27. 7. 2006 diamant, tuha
navajo.polystyren.cz

navajo.DNA.cz
http://www.scienceworld.cz/sw.nsf/0/6D660BIBAC34F7A6C1256E970048 AOAB?OpenDoc
ument&cast=1
http://cs.wikibooks.org/wiki/Fullereny a nanotrubi%C4%8Dky
http://www.rozhlas.cz/leonardo/technologie/ zprava/247440
wikipedie.orbitalni-vytah.cz

cit. 4.7. 2007 — vSechny piedchozi odkazy
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Koordinaéni slouceniny

Koordinaéni slouéeniny

Historie

Koordinaéni slouceniny byvaly dfive oznacovany jako ,.komplexni slouc¢eniny*,
»slouceniny II. fadu nebo také ,,slouceniny sloucenin®. Pfitom tyto ndzvy jsou synonymy.
Pojem ,,koordinacni slouc¢eniny* byl zaveden v 19. stoleti. Tomu, Ze by se mohlo jednat
0 ,,slouceniny slouc¢enin“, nasvédcovala jejich stechiometrie. Naptiklad molekula Na;AlFg
(hexafluorohlinitan sodny, kryolit) se zd4 byt sloZena ze tfi molekul NaF a jedné molekuly
AlF; (tedy 3NaF [AAlF;). Podobné molekula K4[Fe(CN)g] (tedy 4KCN [Fe(CN),)
(hexakyanozeleznatan draselny, zlut4 krevni siil) se zda byt slozena ze ¢tyt molekul KCN
a jedné molekuly Fe(CN),:

slouCeniny II. fadu |slouceniny I. fadu, z nichz se zdély byt slozeny vlevo uvedené
slouceniny II. fadu

NazAlFg 3NaF + AlF;

Ku[Fe(CN)q] 4KCN + Fe(CN),

Uvedena teorie narazila na nasledujici problém: Pokud by platila teorie ,,slouc¢enin

sloucenin®, musel by pfi rozpusténi Na;AlFs probéhnout d¢j:
NasAlFs — 3NaF + AlF3, pticemz oba produkty by déle disociovaly:
3NaF - 3Na" +3F .
AlF; - AP"+3F .
Celkové:  NasAlFs - 3Na' + A" + 6F .
V roztoku by tedy byly piitomny ionty F~a AI’*, coz je v rozporu se skute¢nosti. Pi
rozpousténi Na3AlFs ve vodé probiha elektrolyticka disociace takto:
Na;AlFs — 3Na’ + [AlFg]> .
V roztoku tedy nejsou piitomny ionty F~ani Al*",

Na zakladé téchto zjisténi se doslo k zaveéru, Ze stavebni jednotky sloucenin II. fadu se
sdruzuji do velmi stabilnich tvari, které reaguji jako celek a jevi proto nové chemické
vlastnosti. Pevnost vazby v nich je srovnatelna s pevnosti kovalentni vazby. Stabilni ¢astici
byva zvykem (ale neni to nezbytnou nutnosti) psat ve vzorci do hranaté zavorky. Bylo
prokézano, ze vazba v téchto ¢asticich ma vSechny vlastnosti vazby kovalentni, pouze vznika
jinym zpisobem (tzv. koordinaci). Proto se tato vazba nazyva koordina¢né-kovalentni.

Z tohoto diivodu byla teorie piepracovana a uvedené latky jsou v soucasné dobé oznaovany
jako koordinaéni slouceniny.
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Koordinaéni slouceniny

Zakladni predstavy a pojmy koordinaéni chemie
Zakladni pojmy a terminy z oblasti koordina¢ni chemie si vysvétlime na nazornych
prikladech:

koordinaéni sloucenina

“[Cu (NI%E 150,
e

centralni ligandy kompenzujici
atom iont(y)
N J

Y

koordinaéni ¢astice

koordinaéni slouc¢enina

Kl F«??CN% )
L

kompen- centralni ligandy
zujici atom
iont(y)  \ N J

koordinaéni ¢astice

Centrélni atom — vétSinou atom pfechodného prvku (kovu); zapisuje se v hranaté zavorce
uplné doleva.

Ligandy — ¢astice (obvykle ionty nebo molekuly) s nadbytkem elektront (obvykle s volnymi
elektronovymi pary); zapisuji se dovnitt hranaté zavorky za symbol centralniho atomu.
Koordinaéni ¢astice — je stabilni Gtvar tvofeny centralnim atomem a ligandy. Vzorec
koordinac¢ni ¢astice byva zvykem uzavirat do hranaté zavorky.

Kompenzujici ionty: Koordina¢ni ¢astice jako celek mize nebo nemusi byt elektricky nabita.
Pokud ma elektricky naboj (coz je Castéjsi ptipad), musi byt tento naboj v pevné fazi
kompenzovan tak, aby latka jako celek byla elektricky neutralni. Mtze byt kompenzovan
dalsi koordinacni ¢astici, s opacnym elektrickym nabojem (mén¢ ¢asté), nebo malymi
anorganickymi ionty (Sast&jsi — napt. Na*, NH}, Ca*", CI, NO;, SO; aj.), které se podle

své funkce nazyvaji kompenzujici ionty.

Koordinaéné-kovalentni vazba (= donor-akceptorova vazba) a jeji vznik
Od vazby kovalentni se koordinacné-kovalentni vazba 1i§i pouze vznikem, jejich
vlastnosti jsou stejné. Koordina¢né-kovalentni vazba vznika tak, ze jeden atom (= donor —
darce) poskytne cely elektronovy par a druhy atom (= akceptor — pfijemce) ho piijme.
Akceptorem je obvykle centralni atom a donory jsou obvykle nékteré atomy liganda.
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Koordinaéni slouceniny

Priklad:

1sPt: [Xe] 6s® 4f'* 5d° 6p”

Pt [Xe] 6s” 4f'* 5d° 6p° - volny je jeden orbital s a tii orbitaly p. To jsou celkem

4 orbitaly schopné pifijmout elektronovy par (mohou se vytvofit 4 donor-akceptorové vazby).

1 2 3 4 5 6 7 8§ 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18

54X€

73Pt

N O Ok W N -

Poznamka:
SvétleSedé vyznacena konfigurace Pt.

1 2 3 4 5 6 7 & 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18

54X€

78Pt2+

N O g W N -

Poznamka:
Svétlesedd vyznadena konfigurace Pt*". Tmavosed® vyznaleny prazdné valenéni orbitaly Pt*".

A 6p0

65’ Ly Pt*" je akceptor elektronovych pari
5d° ANV 1WA ]/
[Xe]
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Koordinaéni slouceniny

Vysvetlivky.:

Carkované jsou elektronové pary, které Pt*" mize prijmout od donoru do dfive
volnych orbitalii, plnou &arou jsou elektronové pary, které ma Pt*" pied vytvorenim
donor-akceptorové vazby.

1sPt: 1s' 287 2p° 357 3p° 4s? 3d'° 4pg 557 4d'0 5p° 657 4f'* 5d° 6p°
— i

[Xe]

1sPt: [Xe] 6s” 4f'* 5d° 6p°
ns np

(n- 1)d

(n-2)f

73Pt

N OOk W N -

Pt*" s vyzna&enymi prazdnymi valen&nimi orbitaly:
78Pt2+:\lsl 2s% 2p° 3s% 3p°® 4s? 3d'? 4pg 55% 4d"° sﬁ 6s’ 4f'* 5d° 6p”
—

[Xe]

5Pt [Xe] 6s° 4" 5d° 6p°
ns np

(n-1)d

(n-2)f

Pt

N O b wWw N -~
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Koordinacni slou¢eniny

Pt

T"pD

6"

510

740 :

Epn

sd® A
ag il
65° :E

sp° LW
¢ WA
55° :E

ap® [
3¢ [
42 :E

S N 417K
342 ﬂ

2p° ; ML
5% :E

15° :E

|

dalsi wrstvy nad
valentni wratvon

valentnd
Twrstva

[Xe]
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Koordinaéni slouceniny

Vzorce vyse uvedenych ligandi, kde volny elektronovy par donorového atomu, ktery je

schopen se U€astnit vzniku koordina¢né-kovalentni vazby, je oznacen .

H H H H H
_a || |
) — D H N—C— C—N—H

s O 40

Znazornéni donor-akceptorovych vazeb v tzv. cisplating.

P s akceptor elektronového paru
CIE}, NH;............ donory elektronového paru, @ volny elektronovy par
H

7 N

cis-diamo-dichloroplatnaty komplex (tzv. cisplatina)*

Centralni atom

Centralni atom byva obvykle atom nebo ion (nejcastéji kation) prechodného prvku —
ma prazdné valencni orbitaly (je akceptor = pfijemce elektronového paru).

Priklady centralnich atomii:

sloucenina centralni atom oxidac¢ni ¢islo centralniho atomu
[Ni(CO)4] nikl 0

[Coy(CO)s] kobalt 0

K4[Ni(CN)4] nikl 0

Cay[Ni(CN)4] nikl 0

: Poznamka:

Cisplatina je jeden z 1éki proti rakoving a vyrabi se napt. v Brn¢ - Lachem¢.
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Koordinaéni slouceniny

Na[Co(CO)4] kobalt -1

(NH4)3 [V(CO)s] vanad —III
K[Nb(CO)e] niob -1
Centralni atom nejcastéji vystupuje ve form¢ kationtu.
Najs[AlFe] hlinik +I1I
Ks[Fe(CN)s] zelezo +I11
K4[Fe(CN)g] [BH,O Zelezo +1I
[Cu(NH3)4]SO4 méd’ +II
Ligandy

Ligandy byvaji donor = darce elektronového paru:
a) neutralni molekula s volnymi elektronovymi pary
b) anion
¢) muze jit také o molekuly s jednotlivymi misty obsahujicimi nadbytek elektroni

Priklady ligandii:

a) H,0, CO, NO, NH;

b) F,CI,S*,0H, CN, SCN", NO;
c) benzen

Klasifikace ligandi:
Castice s jednim donorovym atomem se nazyvé jednovazny nebo monodonorovy ligand.

Priklad:
Molekula NH3. Donor elektronového paru (donorovy atom) je pouze atom dusiku:

Obsahuje-li ligand vice donorovych atomil, pak se oznacuje jako vicevazny nebo
polydonorovy.

Priklad:
Molekula NH,CH,CH,NH,. Donory elektronového paru (donorové atomy) jsou dva atomy
dusiku.

Chelatovy ligand je ligand vazany k jednomu a témuz centralnimu atomu ¢i iontu dvéma ¢i
vice donorovymi atomy. Koordinac¢ni slouc¢enina obsahujici chelatovy ligand se nazyva
chelat.

Priklad:
Molekula NH,CH,CH,NH, se v koordina¢nim kationtu
[Cu(NH,CH,CH,NH,),]*" chovi jako chelatovy ligand:

__—NH, 2+
cn |
Koordinaéni kation [Cu(NH,CH,CH,NH,),]** je CH, ,Cu CH,
ptikladem chelatu. \ / \ _CH,
NH, NH,
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Koordinaéni slouceniny

Mustkovy ligand se vaze k vice nez jednomu centralnimu atomu ¢i iontu.

Priklad:
Anion OH se v kgfrdinaéqim kationtu _ 1,0 H  OH, — 4+
[Fea(H,0)5(OH),]™ chova jako mustkovy | ‘
ligand: HZO\ ! /O -/ /OH2
— e~ _—TC_
Hzo ‘ O OH2
|
HO H OH

Koordinagni Cislo

Koordina¢ni ¢islo je rovno poctu donorovych atomi vazanych na centralni atom.
V naprosté vétSin€ pripadl je koordinacni ¢islo 6 (oktaedrické uspofadani) nebo
4 (tetraedrické nebo ctvercové usporadani). Koordinacéni €islo 6 je nejcastéjsi. Méné
frekventovana jsou koordinacni ¢isla 2, 3, 5,7, 8, a 12.

Priklady:
V koordina¢nim kationtu [Cu(NH3)4]*" je H, 9t
koordinac¢ni ¢islo médi 4. Donory elektronovych l‘\y NH;
para (donorové atomy) jsou atomy dusiku ¢tyt Cu/
molekul amoniaku: /
NH, NH;
V koordinaénim aniontu [Fe(CN)g]*~ je koordinaéni C=N| 3
¢islo Zeleza 6. Donory elektronovych part (t). N=C | __C=N|
donorové atomy) jsou atomy uhliku Sesti ionth CN™: _“Fe_
N=CT | =N
C=N]|
V koordina¢nim kationtu [Cu(NH2CH2CH2NH2)2]2+
je koordinacni ¢islo médi 4, avSak pocet ligand je _— NH; 2+
2. Donory elektronovych pari (donorové atomy) CH, NH,
jsou vSechny 4 atomy dusiku: T U e
. _CH,
NH, NH,

V koordina¢ni molekule latky nazyvané @
bis(benzen)chrom je koordinaé¢ni ¢islo chromu 2.

(K chromu se vazou celkem 2 ligandy bez moZnosti
specifikace donorovych atomil).

Cr

_+. +_
— = - —
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Koordinaéni slouceniny

Koordinacéni ¢astice
Presna definice koordina¢ni ¢astice neexistuje. Ptiblizn¢ je mozno nadefinovat ji takto:
Koordinaéni ¢astice je utvar, ktery:
1. se vytvoril koordinaci (tj. tvorbou donor-akceptorovych vazeb) a
2. mezi jeho centrdlnim atomem a obklopujicimi jej ligandy je vice donor-akceptorovych
vazeb, nez ¢ini hodnota oxidacniho ¢isla centralniho atomu.

Napriklad.:
Eastice [AIFs]” | [SiFs]> | [PFe] SFs
oxidacni Cislo centrdlniho atomu 111 v \Y VI
pocet donor-akceptorovych vazeb mezi 6 6 6 6

centralnim atomem a obklopujicimi jej ligandy
(tzv. koordinacni Cislo)

Jedna se o koordinacni ¢astici? ano ano ano ne

Definice muze selhat, jak si ukaZzeme na ptikladé Al,Clg (chlorid hlinity dimerni):

Tl 1T 1T inace G CL IC

ol v Al > wl Al
7 187 T (S

Tato slouc¢enina vyhovuje obéma castem vyse uvedené definice (vznika koordinaci,
oxidacni ¢islo Al je III, zatimco koordinac¢ni Cislo Al je 4 a 4 > 3, pfesto jsme naklonéni
molekulu Al,Clg obvykle neoznacovat jako klasickou koordinaéni ¢astici ve smyslu historicky
vznikl¢é kategorie.

Typy koordinac¢nich ¢astic:
a) koordinac¢ni kation — pf. [Cu"(NH3),]**
b) koordina¢ni anion — pf. [Fe"(CN)s]*
¢) elektroneutralni ¢astice (molekula) — pt. [Ni%(CO)4]

Klasifikace koordina¢nich ¢astic
Podle poctu tzv. centralnich atomu:

a) castice mononuklearni

+
H;N /N02 jeden centralni atom

SN

L Hi;N NH,OH _1 kation diamo-hydroxylamin-nitroplatnaty
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Koordinaéni slouceniny

b) castice polynuklearni (vicejaderna)

[OS3(CO)12]

ac Co

| ]
oc @ @ zo vice centralnich
oc 0 O o

I . / atomd

oo & co

oc=" | ~Co
_ oo =
dodekakarbonyltriosmium

Podle druhu ligandt:
Chelaty ( z feckého chelos = klepeto)
Jsou koordinacni ¢astice tvoiené centralnim atomem a chelatovym ligandem.

Chelatovy ligand je takovy ligand, ktery se k témuz centralnimu atomu vaZze alespont dvéma
donorovymi atomy.

Priklad:
a)
Ni*" + 6 NH; [Ni(NHz)6]*"
tato sloucenina neni chelat k= 10°
H,
H, N NH,;
\Ni2+
HN- ‘ T,
WH,
b)
Ni*"+ 3 H,N-CH,-CH,-NH;, [Ni(en)s]*" en = ethylendiamin
/ CHz\\
MH
C% *NH, CH
MH, “ / -
/N i NH:;E i
NH; |
/ IH,
CH, /
Ty
tato sloucenina je chelat k=10"

chelat je stabiln¢jSi nez analogickd sloucenina
s jednovaznymi ligandy
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Koordinaéni slouceniny

Chelatovy efekt

wrwe

efektem.
Pro stabilitu chelatd plati nasledujici pravidla:

Za analogickych podminek je chelat stabilnéj$i nez koordinacni ¢astice
s jednodonorovymi ligandy obsahujici stejny centralni atom a stejny pocet donor-
akceptorovych vazeb mezi stejnymi atomy jako chelat.

Nejvyraznéjsi chelatovy efekt je u péticlenného a Sesticlenného cyklu.
méné ¢leni — odpuzuji se, sterické (= prostorové) zadbrany
vice ¢lenll — prvni donor se navaze na centralni atom, druhy ho pak ptipojeny neudrzi, protoze
dlouhy fetézec je velmi pohyblivy a jeho pohyb vede k pteruseni druhé donor-akceptorové
vazby.

Vyuziti:

Analyticka metoda chelatometrie. Princip chelatometrickych titraci spociva ve tvorbé
malo disociovanych komplext kationtli kovli s Chelatonem 3. Stabilita vzniklého chelatu je
zavisla na hodnoté pH. Chelatometrie se vyuziva ke stanoveni ionti kovii.

Typickym chelatovym ligandem je EDTA (= kyselina ethylendiamin-N,N,N’,N’-
-tetraoctovd) se vzorcem ((OOCCH,),NCH,CH,N(CH,COQ),. Protoze tato latka je ve vodé
velmi malo rozpustna, pouziva se k piipraveé roztoki v chelatometrii dihydrat jeji disodné soli,
oznac¢ovany obchodnim nazvem Chelaton 3 nebo Komplexon III.

Kompenzujici ionty

Kompenzujici ionty nemuseji byt v koordinacni slouceniné ptfitomny, pokud je
a) koordinacni Castice elektricky neutralni:
komplexni elektroneutralni molekula

Napriklad:
[Pt"(NH3),CL]"
b) sloucenina sloZena z koordina¢niho kationtu a koordina¢niho aniontu

Napriklad:
[Pt"(NH;)4] [Cu"CL]

& J \ J
Y Y

naboj 2+  naboj 2—

Izomerie koordinacnich slouc¢enin

Izomerie je jev, kdy se slouceniny o stejnych molekulovych vzorcich li§i prostorovym
uspofadanim atomt v molekulach. Slouceniny se stejnymi molekulovymi, ale riznymi
strukturnimi vzorci nazyvame izomery.
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Existuji tyto typy izomert:
1) Geometricka
a) cCtvercové usporadani

cis-diamo-dichloroplatnaty komplex

b) tetraedrické uspotradani
- poloha substituentd se znaci pismeny a, b, ¢, d

c) oktaedrické usporadani

-
o

f
/\

(6] R

trans-diamo-dichloroplatnaty komplex

cis-tetraamo-dichlorochromity kation

NH;
HoN ===l
> Cr//
unY | \a
Cl

fac-triamo-trichlorochromity komplex

NH3

mer-triamo-trichlorochromity komplex

2) Opticka - ukoordinacnich sloucenin, které nemaji stfed ani rovinu symetrie. Nejcastejsi
u oktaedrickych koordinacnich slou€enin, zejména v pfitomnosti vicedonorovych ligandi.
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Napriklad.:
tris(ethylendiamin)kobaltity kation
— 3+ — | — 3+ —
CH ~ CH
R | 2
CH, NH, : NH, ~>CH,
~N .
NH, | _ NH, | _NH, | __NH,
CeF CH, i CH, ~>Co*
I~ 4 . N.H/ ~
_NH, | "NH,—CH, i CHr N, | NH,
CH, _NH, i NH, _ CH,
~~CH, i CH,
i
L _| | L _|
i

rovina zrcadleni

3) Koordinacni - vyména centralnich atomti v komplexnim kationtu a komplexnim aniontu
[Cu(NH3)4] [PtCls]  tetrachloroplatnatan tetraamomédnaty
[Pt(NH3)4] [CuCls]  tetrachloromé&d’natan tetraamoplatnaty

4) Ionizacni — zména rozd¢€leni iontd mezi koordinacni ¢astici a kompenzujici sféru
[Pt(NH3)4Cl,]Br, bromid tetraamo-dichloroplaticity
- v roztoku jsou Br-
[Pt(NH3)4Br;]Cl, chlorid tetraammin-dibromoplaticity
- v roztoku jsou Cl”

5) Vazebnd — zména zplsobu navazani ligandu na centralnimu atomu

Me — OCN kyanato X Me — NCO isokyanato
SCN 3- NCS 3-
NCS NCS
NeS__ | __soN \Fle/
/Fe - 0~
NCS”~ | TSseN NCS™ | TNCS
SCN NCS

hexaisothiokyanatozelezitanovy

hexathiokyanatozelezitanovy ’
anion

anion

Elektronova konfigurace centralniho atomu

1) d°ad" - plati metoda VSEPR, slouceniny jsou bezbarvé.

Priklady:
d° — kationty neptechodnych kovii — Na®, Mg®™ Ca®", AI’" a kationty piechodnych kovii bez
d elektront — Sc3+, 7t
le _ Zn2+, Ga3+’ GeIV, ASV
cd*, In’", sn*', Sb¥
Hg™", TI*", Pb"Y
Cu’, Ag+, Au"

68



Koordinaéni slouceniny

2) d' az d’ — nejastdjsi typ koordinagnich &astic: centralni atom je piechodny kov
v kladném oxida¢nim stavu, koordinacni Cislo je 6 a jeho tvar je oktaedr.

Priklad:

[Fe'(CN)s]* hexakyanozeleznatanovy anion
Fe: 4s” 3d° 4p°
Fe?": 3d° 4s” 4p°

IC=NI C=N| 4—
[N=C F| /CEN|
c—
[N=C | C=N]|
C=N]|

Teorie ligandového pole

Ligandy elektrostaticky ovliviiuji valen¢ni sféru centralniho atomu (jsou to dip6ly
nebo indukované dipoly). Ptistupuji k centralnimu atomu ve sméru soufadnicovych os =
zfeteln& zvysi energii téch atomovych orbitalil centralniho atomu, které maji smér
soutadnicovych os 3dx2—y2 ,3d ,, zatimco energie orbitald orientovanych mezi osy (dxy, dxz,

dy,) se prili§ nezvysi => zrusi se pétindsobna degenerace d-orbitald. Pétice orbitall 3d se
rozpadne na trojici 3dyy, 3dy,, 3dy, (souhrnné ty,) - energeticky nize a dvojici 3dx2—y2 ,3d , (&)

— energeticky vyse.

dxz_yz s dzz

A

v AE
d.d..d,

%% O %M ST

dxy dxz dyz d/z 2 d 2

K=o of” ol
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svisla kolma vodorovna na osach

Poznamka: ndzvy os z

X

= AE velké = vazba je pevna = vzdalenost centralniho atomu a ligandu je mala,
ligandové pole je silné

» AE malé = vazba je slabd = vzdalenost centralniho atomu a ligandu je velka, ligandové
pole je slabé

O velikosti AE rozhoduje typ centralniho atomu i typ ligandu. Podle velikosti energetického

Stépeni AE tadime ligandy do tzv. spektrochemické rady.

Stépeni d-orbitali
a) v silném oktaedrickém ligandovém poli

Poznamka:
€, a tye Jsou oznaceni orbitalil vzniklych energetickym S$t€penim d-orbitali.

b) v slabém oktaedrickém ligandovém poli
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d) ve €tvercovém ligandovém poli

c¢) v tetraedrickém ligandovém poli

[T 1]

Priklad:
[Fe"(CN)s]* hexakyanozelezitanovy anion
CN —silny ligand = silné ligandové pole
AO (Fe) HAO
4p )
4p / —
4s d’sp’
L | €
J AE velké => }
=> silné ligandové 6
pole
3d (R (celkovy
b, spin %)
1 1 /| 1 /| neplati Hundovo pravidlo,
nizkospinové uspotadani
[Fe™(CN)e]> ... chybi jeden elektron do uplné zaplnéného t,, = snazi se ho ziskat a pfejit

na Fe*’, tj. [Fe"(CN)s]* — [Fe"(CN)6]*, [Fe"(CN)s]” ma silné oxida&ni vlastnosti
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Priklad:
[Fe""Fe]* hexafluorozelezitanovy anion
AO (Fe) HAO
\
4d sp’d’
AT
4p
6
----------------------------
(celkovy
.......................... spin 5/2)
, g t2g ’
slabé ligandové pole, HI( |’||( |/||/ |/||/ |/||/ |1|/ ’

vysokospinové uspotradani

Nizkospinové a vysokospinové usporadani: Pokud se rozd¢lenim elektronti mezi orbitaly ty,
a e, da dosdhnout dvou uspofadani s odliSnym spinem (v absolutni hodnot& vys$$im a niz§im),
pak mluvime o vysokospinovém a nizkospinovém uspoiadani.

Zaménou ligandu (a tim zdménou silného a slabého ligandového pole, uspotradani
vysokospinové a nizkospinové) se zcela mohou zménit chemické (napt. redoxni vlastnosti
sloucenin) i fyzikalni (napft. zbarveni) vlastnosti.

Priklad:
[Fe""Fe] ...... ma piesné napll zaplnény orbital d, a to jak t,, tak 1 €, = nesnazi se elektron

ziskat ani odstépit, je staly, nereaktivni

[Fe"(CN)s]’ ...silné oxidaéni ¢inidlo ligandové pole ovlivnilo redoxni vlastnosti iontl
I 132 o 3+
[Fe Fe]™ vviviriiin nereaktivni Fe

Fyzikalné — chemické vlastnosti koordinaénich slouéenin

Stabilita koordinac¢nich sloucenin

Stabilita jednoduchych slouc¢enin se vyjadiuje pomoci zmény Gibbsovy energie,
provazejici vznik slou€eniny z prvka.

Stabilitu koordina¢nich sloucenin popiseme pomoci zmény Gibbsovy energie,
provazejici vznik koordinaéni slou€eniny z centralnich atoma a liganda.
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Stabilitu koordinac¢nich ¢astic vyjadiujeme pomoci tzv. konstanty komplexity
(stability). Konstantu stability vyjadiujeme pomoci skute¢nych koncentraci a znac¢ime ji K.
RozliSujeme analytickou a skutecnou koncentraci!

Poznamka:
. 1 s N .. n Y . “ o
Analyticka koncentrace: znaci se ¢ a vypocteme ji ¢ = 7 kde n je latkové mnozstvi

sledované latky a V je objem roztoku.
Skutecna koncentrace: znaci se hranatou zavorkou [] kolem vzorce ¢i ndzvu stanovené latky.

Priklad:
0,1 mol dm> HClv 1 dm® vodného roztoku
HCl — » H' +CI

Q-cp QD
T @ P
D
c(HCl) =0,1 mTol =0,1 mol.dm™ , HCl je silna kyselina = viechny molekuly HCI disociuji
na ionty = [HCI] = 0 mol.dm >, [H'] = 0,1 mol dm, [CI']= 0,1 mol dm
Velka konstanta stability znamené pevnou koordina¢né-kovalentni vazbu a naopak.
Priklad:

Urcete konstantu stability CdCl42*.
Vznik koordinaéni &astice CdCl,*":

. N
Cd* + CI' =——= cdcI’ = _[CdCl]
[Cd* [CI™]
CdCl™+CI” — CdCl )= % dil¢i konstanty
[CdCIT[CI ]
CdCL, + CI’ ———= CdCl; 3= M stability
[CdCL[CI™]
2_
CdCI* + CI —= CdCl* = M
[CdCl,[Cl] )

Celkova konstanta stability:
[CdCl,” ]
[Cd* )[cl ]!

cd* +4cCr cdcl,> K=

Lze dokazat, ze K = K; * K, * K3 * K4.
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termodynamicka (termodynamicky stabilni je
castice s velkou konstantou stability)

stabilita koordinac¢ni Castice
kineticka (kineticky stabilni je Castice, ktera se
nerozpadne béhem doby dilezité pro dany
experiment. Je dana hodnotou aktivacni energie
pro disociaci)

Interakce koordinaénich slouéenin s elektromagnetickym zarenim
(barevnost koordinacnich slouc¢enin)

Energie potfebna na excitaci elektronli mezi rozst€penymi d-orbitaly je pomérné mala
= na excitaci postacuje energie viditelného svétla = vétSina koordina¢nich sloucenin
a sloucenin (pfechodnych) d-prvki jsou barevné latky.

Priklad:

nazev vZorec barva

modra skalice CuS04.5H,0 | svétle modra
manganistan draselny| KMnO, | fialova
dichroman draselny Ky,Cr,O;7 | oranzovo-Cervena
chroman draselny K>CrOq4 zluta

Pro koordinac¢ni slouceniny je typicky ptfechod elektront mezi energeticky
roz§tépenymi orbitaly d (t2; — €,).

k
AEZh c

, kde h je Planckova konstanta, ¢ koncentrace a A je vinova délka.

AE (A, barva) zavisi na:

1) oxida¢nim Cisle centralniho atomu

2) Cisle periody v niz je v PSP zatazen centralni atom
3) poctu ligandi

4)  druhu liganda

add1) Mn"" fialova Na g{lnene zbﬁryem rovztokg pfi reakci
Mn'Y terna (burel MnO,) Mn' — Mn' je zaloZena 1nd1ka.(?e bodu
Mn" bezbarvé ekvivalence v tzv. manganometrii

(analytickd metoda).

add2) ZnS  bily
CdS  zluty
HgS  cerny

Optické vlastnosti koordinaénich slou¢enin

Sila ligandového pole (tj. velikost energetického Stépeni d-orbitalll) se odrazi také
v optickych vlastnostech latek (na excitaci do energeticky vzdaleného orbitalu je zapotiebi
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velka energie, a tedy je absorbovano svétlo o kratké vinové délce — blize k fialovému konci
spektra a obracen¢ — blize k ¢ervenému konci spektra).

%
AEZh c

, kde h je Planckova konstanta, ¢ koncentrace a A je vinova délka

Podle rostouci hodnoty AE byly ligandy sefazeny do tzv. spektrochemickeé fady —
podle rostouci sily ligandového pole.

slabé ligandové pole — I' < Br < CrO4 < CI'<SCN <N; <F <$,05> < CO32_ <OH <
<NO; <S04 <H,0< (CO0)* <NCS <NO, < NHj < ethylendiamin < H < CH3 <
<C¢Hs <CsHs < CO < CN - silné ligandové pole (vysoka toxicita CO a CN")

Poznamka:

Vysoka toxicita CO a CN spociva v jejich silném dusivém uc¢inku. Hlavnim G¢inkem
CO je preména hemoglobinu na karboxyhemoglobin (u CN™ je to podobné), takze v plicich
nedochazi k pfenosu kysliku z vdechovaného vzduchu do krve a dochazi k duseni organismu.
K hemoglobinu se CO véaze 200-300krat siln¢ji nez kyslik. Pfi akutni otravé nastava smrt
bchem nékolika vtefin.

Magnetické vlastnosti koordina€nich slouéenin

Paramagnetismus — latka je vtahovana do vné¢j$iho magnetického pole, ma nesparované
elektrony (vétSina na centralnim atomu — paramagnetické centrum).

Diamagnetismus — latka je vypuzovana z vnéjSiho magnetického pole, elektrony jsou
sparovane.

Pf.

Ku[Fe Fe] — 6 val.elektrond < | Ky[Fe (CN)s]

vtahovana do magnetického pole vypuzovana z magnetického pole
nesparované elektrony = sparované elektrony =
vysokospinové uspotradani nizkospinové usporadani

malé §tépeni orbitalti d velké Stépeni orbitalil d

F~ je vlevo ve spektrochemické CN' je vpravo ve spektrochemické
radé fadé
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Ku[Fe"Fg]

A1

slab¢ ligandové pole

K4[Fe(CN)q]

A1

silné ligandové pole

Rozd¢€leni elektront
Fe*" mezi roz§tépené
d-orbitaly.

= Podle magnetickych vlastnosti Ize nékdy usuzovat na zptisob vazby v koordinacni ¢astici.
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Ale:
K4Ni"Cle] ............ slabé ligandové pole

-
AN

pi 2K 2NN

[Ni'(CO)]Br3 ........ siln¢ ligandové pole

/I /I | stejny spin = stejné
magnetické pole

Pouzité a doporucené informacni zdroje:

Prednasky

Klikorka

Hala: pomucka k obecné chemii

Chemické nazvoslovi anorganickych sloucenin

R. B. Heslop, K. Jones: Anorganicka chemie, SNTL, Praha, 1982, 1. vyd., str. 598
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lontova vazba

Iontova vazba je typ chemické vazby, ve které jeden atom ziska elektrony na ukor
druhého. Vznika, pokud rozdil elektronegativit vazanych atomi je velky; obvykle se uvazuje,
ze iontova vazba vznika pfi rozdilu elektronegativit AX > 1,7. Atomy se snaZzi ziskat nebo
odevzdat jeden nebo vice elektronti tak, aby ziskaly stabilni elektronovou konfiguraci.

Pojmy:

a) Vznik aniontu

‘REDUKCE = d¢&j, kdy castice pfijima elektrony.|

Ton X" nese zaporny naboj a nazyva se anion. Anion prvku vznika tak, Ze elektricky
neutralni atom pfijme jeden nebo vice elektrontt X + ne” — X" . Existuji také viceatomové
anionty. Anionty snadno tvofi prvky umisténé v periodické soustavé prvki vpravo
(typicky halogeny — pro né je vzity obecny symbol X), zejména vpravo nahote: F - F,

Cl - CI.
Atom piijimajici elektron je elektronegativni, ma velkou elektronovou afinitu a je to nekov.
Priklady:
molarni elektronova | molarni ioniza¢ni
prvek elektronegativita afinita potencial reakce
(kJ mol ™) (kJ mol™)
F 4,1 328 1681,0 F+e - F
0 3,5 141 1313,9 O+2 - 0"

V ptikladech je uveden prvni ioniza¢ni potencidl/afinita.

b) Vznik kationtu

\OXIDA CE = d¢j, kdy castice odstépuje elektrony.|

TIon Me"" nese kladny niboj a nazyva se kation. Kation prvku vznika tak, Ze elektricky

neutralni atom ztrati jeden nebi vice elektronit Me — Me"™ + ne". Kationty obvykle tvoii

kovy (pro né je vzité oznaceni Me, odvozené od slova METAL).
Atom odevzdavajici elektrony je elektropozitivni, ma nizkou elektronegativitu a nizkou
ionizacni energii. Byva to kov.

Priklady:
. elektronova afinita | ioniza¢ni potencial
prvek elektronegativita (k] mol ) (k] mol ) reakce
Na 1,0 52,8 4958 Na-e - Na’'
Ca 1,0 2,37 589,8 Ca—2¢ - Ca’

V ptikladech je uveden prvni ionizacni potencial/afinita.
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Oxidac¢né-redukéni (redoxni) déj

Elektrony, které pfijima elektronegativni atom za vzniku aniontu, se museji napted
uvolnit z elektronového obalu jiného, elektropozitivnéjsiho atomu. Ten se pii odStépeni
elektront stane kationtem. Oxidace a redukce proto vzdy bézi soucasné a mluvime
o oxida¢né-redukénim (redoxnim) déji.

Me + X — Me™ + X"
Priklad:
BCh+e - CI redukce } probiha soucasné
Na - Na"+e oxidace

% Cly +2<+ Na - CI' +Na '+
% Cl,+Na - Cl"+Na"

H_/

Na+ % Cl, -~ NaCl

Na rozdil od vazby kovalentni neni iontova vazba smérove specificka. lontova vazba
ma elektrostaticky charakter, ktery je vSesméerovy (tzn. piisobi na vSechny strany stejn¢),
proto ionty maji tendenci se shlukovat do rostoucich iontovych krystali, které mohou
dosahovat 1 velmi velkych rozméri.

koordinatni vazba
(lokalizace a smérova specificita):

Obr. 1 Obr. 2: Iontova vazba (v§esmérovost).

PoOSROS
CeCeo
PCOL@®
CeCeo
POOCG®

Obr. 3: Schématicky model iontového krystalu.
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Mrizkova energie

Definice: MFiZkova energie je energie poti‘ebna na rozruseni krystalové struktury
obsahujici 1 mol iontové slouceniny a na oddaleni iontii do nekonec¢na (jinymi slovy, je
to energie, ktera se uvolni pfi vzniku 1 mol iontového krystalu z ionti).

Pomoci miizkové energie se vysvétluje napi. funkce tzv. chladicich smési. Podobné
jako k pfemén¢ pevné latky na kapalinu je zapotiebi tepla také k rozpusténi pevné latky
v kapaliné (obdoba mtizkové energie, avSak v tomto ptipad¢ nemusi jit vZdy o iontovou
slouceninu a v roztoku od sebe ¢astice rozpusténé latky nejsou nekonecné vzdalené). Toto
teplo odnima latka svému okoli a roztok se proto béhem rozpousténi ochlazuje. Smési, které
pfi smichéani svych slozek snizuji svoji teplotu, vyuzivaji se v laboratofi k chlazeni, se
nazyvaji ,,chladici smési“. S pouzitim chladné;si kapaliny k rozpousténi, dosdhneme niZSich
teplot. Jesté nizsi teploty dosdhneme (v piipadé vody) pouzitim snéhu nebo drceného ledu
misto vody. Je také ucelné pouzit tepelné izolujici nadoby, napft. z plastil, abychom dosazenou
nizkou teplotu udrzeli co nejdéle. Dobré chladici smési tvoii napt.: voda a NaCl (kuchyniska
sul). Vice se dozvite v predmétech Laboratorni technika a Laboratorni cvieni z organické
chemie. Piiklady chladicich smési uvadi nésledujici tabulka:

Priklady chladicich smési:

latky v chladici smési pomer hnilogfleocsitcih(g;:;egﬁ) irgclz;) fadi jako nejnizsi dosazitelna teplota
led-NaCl 3:1 -20°C
led-KCl 1:1 =30 °C
led-CaCl, 2:3 —49 °C
led-NH,4Cl 14:1 —-15°C

Velikost miizkové energie se ur¢i napt. vypoctem pomoci tzv. Born-Haberova cyklu.

Born-Haberuav cyklus (tento postup vypoétu plati pro iontové slouceniny)

Priklad:
Vznik LiF(s)

. I [ ot
Li(g) > Li

_El’l’]f
AHsubl,/ 1/2 E/‘ F. -A F§A
D > I

Li(s)|+ |2 F
ILi(s)| + 2 Fa(g)) X

Vyznam symbolii:

(s)...tuha latka,

(g)...plyn,

AHgyp) — sublimacni energie,
I — ionizaéni potencidl,

%2 Ep— disociaéni energie,
—A — elektronova afinita,
—Enm: — miizkova energie,
AHgp¢ — sluCovact entalpie
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Jiny zapis reakci:

Poznamka:
Podle definice je E; > 0, A >0

Li(s) .. - Li(g) AHgyp1 154,9 kJ mol™!
Li(g) LLit+e” I 519,2 kJ mol !
14 F, ~ F ¥ Ep 75,4 kJ mol ™'
F-+e L E _A 339,1 kJ mol ™!
Li' +F. S LiF —Emr x kI mol™
Li(s) + %4F, - LiF AHge —611,3 kJ mol™

Podle 2.termochemického zakona :

AHgypi(L1) + I(Li) + %2 Ep(F2) — A(F2) —Eme(LiF) = AHgjue(LiF)
Emi(LiF) = AHgp(Li) + I(Li) + Y2 Ep(F2) — A(F) — AHgpe
x=154,9 +519,2 +75,4 -339,1 — (-611,3)

x = 1021,7 = E(LiF) = 1021,7 kJ mol '

lonty s velkym nabojem

Dosud byly probrany ionty s ,,malym® ndbojem, napf. Li’, Fe’*, F~ (dle oxidagniho
¢isla nanejvys do hodnoty 8)
Existuji ovSem také i ionty s mnohem vétSim nabojem, napf. :

;
~[0— [ [ d-

(_H
o
— 1] —

.. .cukernd sloFka — ribdza (v EMNA) nebo deosmribdza (v DRHA)
..... baze DMNA (cytosin, guanin, adeun nebo thymin
IEI ...... disociovana fosforefnanovéd skupina (kaZdi nese ndbo ©),

Obr. 4: Schéma fetézce DNA (RNA). (viz podrobnéji kapitola biopolymery)

Cely fetézec obsahuje fadové 10° disociovanych fosfore¢nanovych skupin, z &ehoz
plyne, Ze cely fetézec je polyanion s nabojem cca 100 0002,

Castice s dlouhym fetézcem a velkym poétem atomil &i skupin nesoucich zaporny
naboj se nazyva polyanion. Analogicky ¢astice s dlouhym fetézcem a velkym poctem atomil
¢i skupin nesoucich kladny naboj (napt. — NH} ) se nazyva polykation.

Kdyby o chovani iontli rozhodoval jen naboj, musel by polyanion (polykation) byt
velmi prudce reaktivni. Ve skutecnosti vSak polykationty ani polyanionty prudce reaktivni
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nejsou. Z toho plyne, ze chovani iontl 1épe nez celkovy elektricky ndboj popise jina veliCina,
a to tzv. povrchové hustota néboje p:

_Q
P=g (1)

Q...naboj celé castice, S...povrch celé Castice

ProtoZe zaporny naboj je po celé délce molekuly DNA (RNA) rozmistén pravidelné
(plyne z Obr. 5), je pro vSechny molekuly DNA (RNA) povrchova hustota naboje ptiblizné
stejna (nezavisla na celkové délce fetézce a na jeho celkovém naboji). Proto maji v§echny
molekuly DNA (RNA) ptiblizné stejné elektrické vlastnosti. Ve fyzikalni chemii a (studenti
biologie) v molekularni biologii se budete ucit o elektroforetickém déleni molekul DNA podle
velikosti. Zde jen pfipominame, ze elektroforetické déleni iontt je zaloZeno na jejich odlisné
pohyblivosti riiznych iontd, kterd kromé elektrického naboje zavisi také na jejich velikosti
atvaru e . V piipad¢ elektroforézy DNA, kterd se provadi v polyakrylamidovém gelu
ponofenim do vhodného roztoku, rozhoduje o pohyblivosti molekul DNA ptedevsim jejich
velikost a tvar, zatimco celkovy elektricky ndboj ma vliv podstatné mensi. Z toho diivodu
delsi molekuly DNA (které nesou vétsi elektricky ndboj) migruji pfi elektroforéze pomaleji
(u ,normdlnich* iontl je tomu opacné — Castice s vétsSim nabojem migruji rychleji).

Ze vztahu (1) plyne, Ze mezi stejné nabitymi ionty (stejné Q) maji nevétsi povrchovou
hustotu ionty s nejmensim povrchem (S), tj. s nejmensim polomérem.

Napr-. pro alkalické kovy:

Lit A A
N
5 Ni‘ roste napt. schopnost hydratace,
roste polomér| K . | TSP | cozje vysvétleno v nasledujicim
Iéb+ textu
S
v Fr'

Roste-1i povrchova hustota kladného naboje, roste ochota kationta ptitahovat Castice
se zvysenou elektronovou hustotou (napf. s volnymi elektronovymi pary nebo zaporné nabité
¢astice). Takovou ¢astici je napt. molekula vody, kterd na atomu kysliku nese dva volné
elektronové pary a soucasné také parcidlni zdporny naboj:

/O\E'_
AN

Molekula vody je proto atomem kysliku p¥itahovana ke kationtu, napt. Li". Jinymi
slovy — kationty jsou ve vodném roztoku obalovany molekulami vody. Rikame, Ze jsou
hydratovany (popsany jev se nazyva hydratace). Pokud nechceme konkrétné uvazovat, které
rozpoustédlo jsme pouzili, mluvime o solvataci. Jinymi slovy, solvatace je jev, kdy jsou ionty

v roztoku obalovany molekulami rozpoustédla a nechceme (nebo nemtzeme) odliSovat,
o které konkrétni rozpoustédlo se jedna.
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... hypdratace
Li®

Obr. 5

Molekuly vody jsou nejsilnéji pfitahovany ke kationtiim s nejvetsi povrchovou
hustotou naboje (Li"). Proto jsou lithné kationty v uvazované skupiné (alkalické kovy)
nejsilngji hydratovany.

Konkrétni priklady viivu hydratace na vlastnosti latek:

LiCl v oteviené zasobni lahvi siln€ poutd vzdusnou vlhkost, takZe po ur¢ité dobé se obsah lahve zméni
na ,,rozteklou biecku = lahve s lithnymi solemi je proto nutno uzavirat a zalepit.

NaCl - hydratuje podstatné méné¢, ale také (viz chovani soli na slaném pecivu za destivého pocast).

KCl - hydratace je zanedbatelna. Standardni latka pro fadu fyzikalné-chemickych méfeni je proto KCl,
1 kdyz je drazsi nez NaCl. Obecné lze konstatovat, ze k pfesnym chemickym méfenim je vhodné&jsi
pouzivat draselné soli misto sodnych.

Formalni a efektivni (skuteény) naboj

Hranice mezi vazbou polarni kovalentni a vazbou iontovou je dana pouze definici,
nejednd se o skuteCnou fyzikalni hranici. Cisté iontova latka neexistuje, vSechny latky jsou
pouze vice ¢1 mén¢ polarni.

NaF  Ay(NaF)=y(F) —y(Na)=4,1-1,0=3,1 obé¢ latky jsou podle definice iontové,
NaCl  Ayx(NaCl)=yx(Cl)—y(Na)=2,8-1,0=1,8 mély by tedy byt tvofeny ionty

,Jak je to s elektrickym ndbojem piitomnym na iontech Na', CI', F 7

Podle definice: Ve skute€nosti:

Na', F Na"-F"  Na-F Na « F
Na', CI” Na®-Cl® Na-Cl  Na<«Cl
+1,602007" C 1QI < 1,602 (10" C

formalni naboj efektivni naboj
pro obé sloudeniny stejny, Q(Na", F)>Q(Na", CI")

rovny 1,60200 " C

Podle definice by v molekule NaCl mély byt piitomny ionty Na” a CI", nesouci
jednotny elementarni elektricky naboj o velikosti 1,602 (10" C (resp. —1,602 (10" C).

Ve skute¢nosti vSak jsou elektrony na vazbé Na — Cl posunuty jen Castecné, takze
blizsi skutednosti je zapis této vazby jako polarni, tj. Na®— CI°, Na — CI, Na < Cl. Velikost
parcialniho (&aste¢ného) nboje na atomech Na', Cl se d4 zjistit napt. z hodnoty dip6élového
momentu. Kazdopadné viak je tento (tzv. efektivni, tj. skute¢ny) naboj na atomech Na", CI~
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men3i nez elementarni elektricky naboj (jinak zapsano &+ < 1,602 (10" C, resp.
16-1 < 1,602 107" C).

Priklad:

Délka vazby v molekule bromovodiku je 0,141 nm. Experimentalné zjistena hodnota dipolového momentu
HBr je 2,64007° C m.. Vypocitejte velikost efektivniho naboje na iontech H', Br~. Kolikrdt je tato hodnota
mensSi nez naboj formalné pritomny na uvedenych atomech?

Regent:
Dipdlovy moment ]!I' molekuly HBr se podle vztahu ( 2) rovna soudinu

Vvt

|J
efektivniho naboje Q a vzdalenosti t&Zist’ nabojt 1 :

R=ql @

Po ¢iselném dosazeni:

=30
2,6400°°=Q,141 0° =Q= % =1,872007* C efektivni naboj
0,14100
e=1,60200"C formalni naboj
e 1,602007"° _
Q 1872007 8,571

Efektivni naboj v HBr je asi 8,6X mensi nez naboj formalni.

Stabilni elektronova konfigurace iontu

Elektronova konfigurace iontli bude stabilni tehdy, kdyz valen¢ni orbitaly
budou:

— uplné zaplnéné

— uplné prazdné

— zaplnéné presn¢ naptl (kazdy orbital obsazeny jednim elektronem).

Prvnimi dvéma zptisoby je elektronova konfigurace stabilizovana velmi vyrazng; treti
zpusob (poloviéni zaplnéni valenénich orbitalil) sice konfiguraci také stabilizuje, ale
podstatné méng.
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1. konfigurace vzacnych plyni

konfigurace pocet oznaceni fiklad
valen¢ni | valen¢nich prixiady
. konfigurace iontil
vIstvy elektronti
0c | I 0 Is H'
[He 2 elektronovy Is 2 ot oy
1 Is 12 dublet /H/ Be",Li,H
2p A", Mg™,
[Ne 2572 TV Na’, F, O
] 2s /I I/ N37
_ elektronovy
2+6=8 oktet
3p Ti*', 8¢*’,
Sol) ,Cl
2. konfigurace pseudovzacnych plyni
oznaceni “idlad
konfigurace valen¢ni vrstvy | konfigu- priciady
race 1ontu
Cu’,
[Ni] Zn™,
Ga3+
S e DO A
\(n - Ds’(n - Dp'ns'(n - 1)d, elektro- ns Cd3+ ’
[Pd] e nova /I l/ In4+,
pocet valenénich ;. -1 Sn™,
elektront osclir;a (m-Dp /| l/ /| l/ /| l/ — Sb>*
2+6+2+8 =18 (o-Ds 7 Au;,
Hg™",
[Pt] TI*,
Pb*
Bi*"
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3. konfigurace inertniho elektronového paru

. oznaceni “r
konfigurace valen¢ni priklady
konfigu- o
vrstvy ontu
race

[Zn] - IO — | e

Ds2(n-Dp’ns2(n-1)d"°
(n-1)s*(n-1)p’ns™(n )J

elektro- ns + Qn2t
[Cd] Y novA {l In, S,
pocet valen¢nich ' Sb
elektronti dvacitka — MM "
+6+2+10 = TT,
He 2+6+2+10 = 20 m-1s 1 T
] Bi**

4. nepravidelna konfigurace

je stabilni u ionti pfechodnych a vnitiné ptfechodnych prvka.

Napriklad: ion
Fe’" jeho stabilni konfigurace je totozna s konfiguraci neutralniho atomu: [V]
Co*" jeho stabilni konfigurace je totozna s konfiguraci neutralniho atomu: [Mn]
Eu”" jeho stabilni konfigurace je totozna s konfiguraci neutralniho atomu: [Pm]
/europium, promethium/

Vysvétleni, proc tato konfigurace je stabilni, najdete u teorie ligandového pole.

Stabilita a reaktivita iontl z hlediska oxidacné-redukénich reakci

stabilni = nereaktivni
nestabilni = reaktivni

Stabilni jsou ionty s konfiguraci uvedenou vyse (maji-li konfiguraci jinou, jsou
reaktivni). Cim vice se konfigurace atomu/iontu 1i$i od stabilni konfigurace, tim je atom/ion
reaktivnéj§i. Stabilni jsou anionty malych atomi (napf. F') a kationty velkych atomt (napf.
Cs)).

Anionty:
F | roste roste reaktivita
Cli reaktivita elektroneutralniho
Br aniontu atomu
-

Valen¢ni elektrony aniontu I™ jsou jiz daleko od jadra, proto anion I” snadno e= ztrati. Z toho
diivodu je reaktivni (snadno je oxidovan na elektroneutralni jod).
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Pfi¢ina rostouci reaktivity aniontll ve sméru od malych k velkym je nasledujici:
Reaktivni anion je takovy, ktery snadno ztraci valencni elektron. Pfitom s rostouci vzdalenosti
valencnich elektronti od jadra klesa sila, kterou jsou elektrony k atomu poutany (plyne

i 1
z Coulombova zakona: F= —— G% ).
4ne, r
Ka{ionfy:
L1
Na™ | roste roste reaktivita
K’ reaktivita elektroneutralniho
Rb" | kationtu atomu
Cs" v

Kation Li” ma valenéni ¢= umisténé blizko jadra = jadro velmi pfitahuje ¢ . Proto je kation
Li" reaktivni a snadno se redukuje na Li’.

Pfic¢ina rostouci reaktivity kationtti ve sméru od velkych k malym je nasledujici:
Reaktivni kation je takovy, ktery snadno pfijima valencni elektron. Pfitom s klesajici
vzdalenosti valenc¢nich elektront od jadra roste sila, kterou jsou elektrony k atomu poutany

(plyne z Coulombova zakona: F= b EIQI% ).
4ne, r

Poloméry jednoatomovych iontt

10
100" m ~
rozmeéry atomového jadra a elektronového obalu jsou
radove:
jadro: 107" az 10 *m
obal: 10 "m (= 1A).
/

Rozméry atomu nelze méfit od jadra ,,na kraj*, protoze elektronovy obal atomu ma
difuzni charakter, neni tedy ostie ohranicen. Misto toho se rozméry atomt urcuji na zdkladé
meéieni vzdalenosti jader.

Definice:
anion
kation
r +1 = vzdalenost stfedii vazanych atomi (tzv. mezijaderna
j\ vzdalenost)
E Mezijaderna vzdalenost se da experimentalné urcit napi. pomoci:
X - rentgenové difrakce metody budou
o - NMR (nukledrni magneticka rezonance) » podrobné&;ji

- IR (infracervena rotacni spektrometrie) | probrany v ramci
fyzikalni chemie
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U stejného prvku plati, ze s rostoucim poctem elektronti v obalu rostou 1 rozméry
elektronového obalu (a tim 1 rozméry celého atomu ¢i iontu).

Tkation < Tatom < Tanion

Priklady:

rNaJr < '\

rFefH < rFez+ <rFe

o < I-

MNa* Ma
10 e le
Fe¥* P re
FEN-y 24 e e
1
1
17e 15 e
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Ve skupiné v periodické soustavé prvki roste polomér ve sméru svrchu doli:

I.Li+

I rust )

. poloméru
K+

er*

v periodé:

dopliiuji se elektrony do vnitinich
orbitalll (n — 1)d nebo (n — 2)f, tedy
nikoli do vné&js$i vrstvy urcujici rozméry
elektronového obalu, ale dovnitf.

Soucasné¢ s rostoucim protonovym cislem

Z (tedy ve sméru zleva doprava) rostou
pritazlivé sily mezi jadrem a obalem. Pfitom
roste kladny naboj jadra a vSechny elektrony
(v€etné vnéjsi, které rozhoduji o rozmérech
atomu) jsou k jadru silnéji poutény.

Proto v tabulce ve sméru zleva doprava klesaji iontové i atomové poloméry
. Tento jev se u lanthanoidii nazyva lanthanoidova kontrakce a u aktinoidu se
nazyva aktinoidova kontrakce.

Priklady:
lanthanoidy
naboj iontu/atomu r_c. (nm) I g, (nm) r ., (nm)
3+ 0,103 0,092 0,085
0 0,165 0,159 0,156
aktinoidy
naboj iontu/atomu o (nm) T Bk (nm) Io.Le (nm)
3+ 0,108 0,098 0,094
0 0,180 neni uréen neni urcen
1 2 3 4 5 6 7 8§ 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18
1| H ,He
21 JLi | .Be B | €| N | O | F | Ne
3| Na | ;Mg 1AL | 1481 | 1P| 168 | 17Cl | AT
41 19K | 20Ca | 2iSc | 2Ti | 23V | 24Cr | 2sMn | o6Fe | 27Co | 2Ni | 20Cu | 30Zn | 31Ga | 35Ge | 33As | 34Se | 35Br | 36Kr
5137Rb | 388t | 30Y | 40Zr | 4Nb | oMo | 43Tc | 44Ru | 4sRh | 46Pd 47Ag | 43Cd | 4In | 50Sn | 5;Sb | 5,Te | s3I | s4Xe
6| 5sCs | s¢Ba | s7La | 2Hf | 73Ta | 4W | 75Re | 760s | 7Ir | 75Pt | 70Au soHg | s1T1 | &2Pb | g3Bi | g4Po | gsAt | gRn
7| s7Fr | gsRa | goAc
IssCe soPr | oNd | g1Pm | Sm | g3Eu | 64Gd | 65T | 66Dy | 67HO | 6sEr | goTm | 70YDb | 71Lu
|90Th oiPa | 9oU | o3Np | osPu | 9sAm | 9sCm | 97Bk | 93Cf | 99Es |100Fm|101Md|102NO | j3Lr
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Deformace a polarizace iontli a vazeb

Tvar atomt je ur€en tvarem elektronového obalu. Ten miize byt vlivem vnéjsiho
silového pole rizné deformovan, takze prestane byt symetricky uspotfadany kolem jadra. Tim
se od sebe oddéli t&zisté kladného a zaporného naboje a atom se stane polarni ¢astici. Rikame,
ze atom byl polarizovan. Obdobné¢ je mozno deformovat molekulové orbitaly a hovotime pak
o polarizaci vazby.

Je nutno odliSovat polarizovatelnost ionti od polarizovatelnosti vazeb.

e Polarizovatelnost atomti je schopnost elektroni atomu se dodate¢né¢ premistit vlivem
pusobeni vnéjsiho silového pole. Tvar atomu se tim deformuje.

S 8-

- r/"\_
a7

pivodnd phisobend wngjgtho
nepolatizovay slloweho pole
atom {lladny 1on - fedy)
(symetricky)
&— &t

g
plsobend vnésthe
silowého pole
{zapormy 1on - fedy)

—m 5 = @

{silowe pole kondenzatony)
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e Polarizovatelnost vazby je schopnost vazebného paru ¢ (nikoli ) posunout se dodatecné
jesté blize k elektronegativnimu partnerovi vlivem vnéjSiho elektrického pole rozpoustédla
nebo reakéniho ¢inidla. Pritom dojde k deformaci az ke §tépeni vazby.

Poznamka:

Polarizovatelnost vazby je diilezita napt. pti tzv. substituci nukleofilni
monomolekularni (podrobné bude probrana v rdmci organické chemie). Mechanismus této
reakce znazornuje nasledujici schéma:

kation rozpoustédla

X ... elektronegatroni prvek (napf. halogen)

Polarizovatelnost je velka u téch atomi, iontt a vazeb, kde jsou valen¢ni elektrony
slabé poutdny (tj. kde je hodné valen¢nich elektronti a jsou daleko od jadra).

Ve skupiné v periodické soustavé prvkil roste polarizovatelnost atomu smérem shora
doli (timto smérem podstatné roste podet = v obalu a proto vyznamné klesa sila, kterou jsou

. . . 1
valenéni e& pfitahovéany k jadru; dle Coulombova zakona je F ~ — ), s rostouci
r

polarizovatelnosti atomu roste jeho schopnost byt z vazby odtrzen (a tim umoznit substituci
neboli ndhradu za jiny atom). Napf. u halogenidi.

P
Cl- | roste polarizovatelnost, roste
Br | schopnost podlehnout substituci
r

Proto je polarizovatelnost nejvetsi u aniontti s velkym polomérem (Br, ') a u vazeb
obsahujicich tyto atomy (C-Br, C-I). Tyto vazby jsou reaktivni, nachylné k substituci.
Naopak vazba C—F je nereaktivni.

H H H
F—L‘IZ—H I—(lj—H —PK—(lj—H
H H H

nereaktrnd snadnéq podlehne substiuc

Br, I - snadno podléhaji substituci
F~ - nereaktivni
X — substituent
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Schopnost iontil polarizovat jin€ ionty zavisi na pevnosti vazby valenc¢nich elektronti
k jadru piesné€ opacné¢:
Kation H' je malo polarizovatelny, proto ma velkou schopnost polarizovat jiné ionty, kation
Ag’ je naopak snadno polarizovatelny, proto ma malou schopnost polarizovat jiné ionty.

Pearsonova teorie tvrdych a mékkych kyselin a zasad

Latky jsou na tvrdé a mékké kyseliny a zasady klasifikovany podle polarizovatelnosti.
Tvrda (kyselina, zdsada) = malo polarizovatelnd latka (malo e, e jsou blizko jadra).
M¢kka (kyselina, zdsada) = dobie polarizovatelna latka (hodné e, ¢ jsou daleko od

jéadra).

Pearsonova kyselina = kation nebo ta ¢ast molekuly, ktera nese parcidlni kladny ndboj.

poctem valenénich elektronii na centralnim atomu, malo polarizovatelna. Napt.: H',
Li*, AI’", BF;.

centralniho atomu (aby na ném zbyvalo co nejvice elektronii): Ag’, Cu’, Br’, CH;Hg.

Pearsonova zdsada = anion nebo molekula (¢ast molekuly) s velkou elektronovou hustotou.

Meékka zasada je I, CN, SCN, :

Odhad reaktivity Pearsonovych kyselin a zdsad:

Tvrda kyselina reaguje prednostné s tvrdou zdsadou, mekka kyselina reaguje
prednostné s mekkou zasadou.

Priklady:
kyselina zasada

H >Kg + or——> H,0
tvrda  mékka tvrda

- BT
>< Br; + _— @ + HBr

tvrdd  mékka e
mékka

Vlastnosti iontovych slou¢enin

V pevné fazi jsou ionty poutdny na pevné pozice, jsou ksobé silné¢ vazany
vSesmeérovou vazbou. lontové krystaly jsou proto tvrdé (na rozdil od krystali molekulovych —
led a vrstevnatych — grafit, mastek), maji vysoké teploty tani i varu (fddové stovky °C), jsou
elektricky nevodivé (protoze ionty se v pevné fazi nemohou pohybovat).

93



Iontova vazba

Priklady teplot tani a varu iontovych ldtek:

latka tiani (°C) tvaru (°C)
NaCl 800 1440
KCl 770 1470
CaCl, 774 1600

V kapalné fazi (tavenina, roztok): Ionty se mohou pohybovat z mista na misto.
Taveniny i roztoky iontovych latek proto vedou elektricky proud.

: : , . R y t -
tavenina — iontové slouceniny disociuji na ionty, napt. NaCl(s) —* Na' + Cl

roztok — napt. NaCl(s) ——> Na'(aq) + CI (aq)
solvatovy (v tomto pripadé hydratovy) obal
aq....... zkratka pro vodu,
resp. pro hydratovy obal

Elektrolyty

Slouceninam, které v roztoku nebo taveniné disociuji na ionty (a proto v roztaveném
nebo rozpusténém stavu vedou elektricky proud), fikame elektrolyty.

Za teorii elektrolytické disociace byla na pocatku 20. stoleti udélena Nobelova cena.
Cenu obdrzel roku 1903 Svante August Arrhenius.

Teorie elektrolytické disociace tika, Ze nékteré latky
pii rozpousténi disociuji na kladné a zaporné ionty, piicemz
roztoky jsou elektricky vodivé jen tehdy, kdyz obsahuji volné
pohyblivé ionty. Teorie disociace se stala zdkladem vé€dniho Svante August Arrhenius (1859-1927)
oboru zvaného elektrochemie. Elektrolyticka disociace se hitps//en.wikipedia.org/wiki/Arrhenius
vyuziva napft. u galvanickych ¢lankt, akumulatort, pokovovani, elektrolyzy apod..

Poznamka:
Ne kazda iontova latka mtize byt uvedena do stavu, kdy vede elektricky proud.
Prikladem takové vyjimky je CaCOs. Roztavit ho nelze, protoze se tepelné rozklada podle

: t . . L. .. _
rovnice CaCO3; — CaO + CO,. Piipravit jeho roztok nelze, protoZe je ve vod¢ jen velmi
malo rozpustny. Z obou divodii nelze CaCOs prevést do kapalné faze, takze nemize vést
elektricky proud, pfestoze CaCOs je iontova latka.

SOLVATACE
Solvatace je obalovani ¢astic (iontit nebo molekul) molekulami rozpoustédla.

(o) (o)

e
@} molekula -“;;; }

nebo 1on
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Priklady solvatii a jejich nazvoslovi:
Viz skripta Musilova, E., Peiiazova H.: Chemické nazvoslovi anorganickych
slouc¢enin, MU Brno, Brno 2000, strana 75, 76.

HYDRATACE

Hydratace je specialnim ptipadem solvatace. Hydratace je obalovani ¢astic (iontti nebo
molekul) molekulami vody. Molekuly vody mohou byt k ¢astici poutany elektrostatickymi
silami, donor-akceptorovou vazbou nebo vodikovou vazbou.

Ndazvoslovi hydratii:
Viz skripta Musilova, E., Peiidzova H.: Chemické nazvoslovi anorganickych
slou¢enin, MU Brno, Brno 2000, strana 76.

Zapis iontovych reakci pomoci chemickych rovnic

Neutralizace

‘ Neutralizace je reakce kationtu H' s aniontem OH™ za vzniku H,O.

»> HCI +NaOH —> H,0 + NaCl

H + 8 + M +0H — H,0+ Mg + 0L

H +OH — H,0

Pouze tato reakce je neutralizace. Zadného
jiného iontu v roztoku se neutralizace
netykd, po celou dobu zistavaji pfitomny
v roztoku beze zmény.

®
®*—> -

®
(&)
;

HCI NaOH H,0 +M
NaCl
:" HzSO4 + 2 NH4OH — 2 HQO + (NH4)QSO4

2H + 507 +2 NH{ +20H — 2H,0+2 NN, +S07

2H +20H —> 2H,0

H +0OH — H,0
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©
@
(8)
v

o

B

H,SO,4 NH,OH H,O0 +2 NH; i SO:,

(NH,),S0,

Srazeci reakce

)’ HQSO4+ BaC12 — > BaSOA +2 HCl
L.
srazenina
Poznamka:

BaSO4 — pouziva se pfi rentgenovani Zaludku, protoZe se jedné o jednu z mala
nerozpustnych sloucenin barya. Baryum ma velké atomy a proto je vhodné jako kontrastni
latka pfi rentgenovani, avSak jeho rozpustné slouceniny jsou toxické. AvSak BaSOy je
nerozpustny, proto se nemize vstfebat do organismu a proto je netoxicky.

2 +S0¥ +Ba¥ +2W —> BaSO,+2HM +2W(

Ba’"+ SO —> BaSO,

Srézeci reakce je pouze toto. VSechny
ostatni ionty v roztoku po celou dobu
zustaly beze zmény.

CRIICIRE o
& [1o° HE

H,SO, BaCl, BaSOs+2H +2CI
H_J

2 HCI

»> Na,SO, + BaCl, —> BaSO, +2 NaCl

2>Ief‘+ SOj‘+Ba2++2é( — M{FMﬁLZE(

Ba’'+ SO, —> BaSO,
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(v) +@ LS =D ()
& 07 O

Na,SO, BaCl, BaSO4 +2 Na' +3 CI”
H_J
2 NaCl

>  Pb(NO;),+2KI —> Pbl,+2KNO;
——

srazenina
Pb* + Ney +2K +21 — Pbl+2K + Ne;_

P> +21 —>  Pbl,

(v}
loT e To

Pb(NO;), KI Pbl, +2 K™ + 2 NO;

2 KNO3

> H,S04+ Ba(OH), —> BaSO, + 2 H,0

2H'+ SO +Ba’*+20H —> BaS04+2H,0

Ba’"+ SO —> BaSO;
H +OH — H,0 Tato reakce je soucasn¢ neutralizace
1 srazeci reakce.

® | |9@
- 1 T o

H,SO, Ba(OH)I, BaSO,4 + 2 H,O
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Pouzité a doporucené informacni zdroje:

‘http://www.rozhlas.cz/veda/veda/_zprava/260077

prednasky

tabulky

H. Penidzova, Musilova: Chemické nazvoslovi anorganickych sloucenin
http://en.wikipedia.org/wiki/Arrhenius

Antonin Razicka a kol.: Problémy a ptiklady z obecné chemie, Nazvoslovi anorganickych
sloucenin, vydavatelstvi Masarykovy univerzity, Brno, 1994, 5. pieprac. a dopl. vyd.
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Kovova vazba

Zjednodusen¢ chapana kovova mftizka je zndzornéna na Obr. 1:

.- @ _. .. '.$ -. .-. @'.
' e B - prawdeln? uspofadand jadra atomi kovi

e - volnE pohyblwé walenini 2, pro jejich
: @ pohyblivost byvayi nazyvany ,elektronowy
' plyn’

Obr. 1: Model kovové mrizky.

Vlastnosti kovu:

1) Kovy jsou elektricky vodivé. Nositeli elektrického ndboje v kovech jsou elektrony
(kovy jsou elektrické vodice 1. druhu ), nebot’ se mohou
v kovu volné pohybovat. Na rozdil od kovl, uroztokl a tavenin iontovych latek jsou
nositeli naboje ionty; tyto latky nazyvame elektrické vodice 2. druhu.

Zvyseni teploty zplisobi zvétSeni amplitudy 1 rychlosti kmitani jader kolem jejich

rovnovaznych poloh. Cim vice jadra kmitaji, tim vice prekazeji elektrontim v jejich

usporddaném pohybu, proto s rostouci teplotou elektrickd vodivost kovi klesa. Naopak

s klesajici teplotou elektrickd vodivost kovi roste.

kov mérny odpor v uQm latka mérny odpor v Qm
cin 0,11 polyamid (silon) 10"
hlinik 0,25 polystyren 10"
hot¢ik 0,045 polypropylen 10"
Kobalt 0.06 polytetrafluorethylen 10"
(teflon)
méd’ 0,0172 sklo 10° - 10"
olovo 0,2 slida 10"
platina 0,106 napoustény papir 10"
rtut’ 0,984 porcelan 10"
stiibro 0,0159 plexisklo 10"

Tab. 1: Supravodivost je extrémné dobra elektricka vodivost kovii pfi velmi nizkych teplotach.
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Mérny elektricky odpor nékterych kovl v blizkosti absolutni nuly kleséa téméf na
neméfitelnou hodnotu a tim mimoradné roste elektricka vodivost téchto latek. Tento jev se
nazyva supravodivost. Pfikladem supravodivé latky je rtut’, jejiz mérny odpor pfii teplote
4,12 K v Gzkém teplotnim intervalu klesne fadové milionkrat a vodivost rtuti milionkrat
vzroste.

2) Kovy jsou tepelné vodivé.

Tepelnad energie souvisi s pohybem castic (¢im ma latka vétsi teplotu, tim se jeji
Castice rychleji pohybuji). Elektronovy plyn u kovu je tvoien snadno pohyblivymi elektrony,
které diky své pohyblivosti snadno piendseji nejen elektrickou, ale také tepelnou energii.
Proto maji kovy dobrou tepelnou vodivost.

3) Kovy jsou kujné, tazné

Pokud plisobime na kov mechanickou silou, dojde k pfemisténi atomi kovli z mista na
misto, ale vazebné interakce se prakticky nezméni. Je to jako by se prekutalely kuli¢ky. Proto
je mozné mechanickym plisobenim ménit tvar kovi, aniz by dochazelo k jejich praskani.

Sila
! \
Srlrlarlay artas
%% %g %% %g Nedoslo k zdsadni zméné struktury = stéle
Epdd > Ppddp to drzi pohromadg.
bbb AL TaLYartas
SEED & |

4) Kovy snadno tvoii slitiny. Slitiny se od sloucenin lisi tim, Ze v nich mtze byt kontinualné
proménny pomér slozek. Slitiny klasifikujeme na:

a) substitucni slitiny Tyto slitiny vznikaji, pokud se poloméry atomu obou slozek piilis

nelisi, jen cca do 15 %. Atomy se zastupuji na stejnych mistech, neméni se krystalovd mtizka.

(viz Obr. 2)

O ¢ O O O
0O 0 O °* O
¢ 0 0 o0 O

Obr. 2: Schématické znazornéni struktury substituéni slitiny.

Ptikladem takové slitiny je slitina Au-Ag.

Cisté zlato je m&kké, a proto se sléva s jinymi kovy. Dosahne se tim nejen vétsi
tvrdosti, ale také niz8i ceny. Obsah zlata ve slitinach se udava v karatech. Jeden karat
odpovida 1/24 hmotnostnich diléi kovu. Cisté zlato méa 24 karaté".

b) intersticidlni slitiny
nazev ,intersticialni‘ ma dveé ¢asti:

"V ptipadé drahych kamenti vyjadfuje kardt hmotnost, nikoli &istotu aje definovan jako 200 mg. Termin
pochézi z nazvu malych seminek svatojanského chleba, ktera byla ve starovéku pouzivana k vazeni drahych
kovti a kament.
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inter = mezi

sticium = pozice

Znamena to, Ze “intersticidlni slitiny” jsou takové, kde se atomy jedné slozky vmezetuji mezi
atomy slozky druhé. (Obr. 3)

(0) (0) (0) (0)
L] L]
(0) (0) (0) (0)
L]
(0) (0) (0) (0)
L]
(0) (0) (0) (0)

Obr. 3: Schématické znazornéni struktury intersticialni slitiny.

Piikladem intersticialni slitiny je ocel (slitina Zeleza a uhliku). Malé atomy uhliku se
v oceli vnotuji mezi velké atomy zeleza. Pozor: Slitin zeleza a uhliku je celd fada (viz Obr. 4),
avsak ocel vznika jen za urcitych okolnosti )obsah uhliku niz$i nez 2 %, dostate¢né nizka
teplota). (Pfi vy$$im obsahu uhliku ma slitina podstatné jiné vlastnosti a nejedna se jiz o ocel,
nybrz o litinu.)

|
|
< 5}/ tavening ﬁl
& // .
5% 2 m_/emnw
. '
’

grari

X
& XD +tavening 7 ' /)/
<~ - Feq C // /
\GUST‘“}IT :.’ ! // ///// // 4015
N i i

\\\\\\\\ ) 30/0
nmnnig
QLS:PT‘M NN N\ NN \\\ \\
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AN NREBZLLLAN N \\\ SR \
800:\{\\\‘\ \\\\\\\ \\\\\\\\'\\\\\ \
X § J ..x S ¢

5 %9 ' i : :
BECCATL <<?§><<&<<S<X‘Q<‘< 8‘%&0\&&%

1 2 3 5
ahilk /hmotn. %

Obr. 4: Fazovy diagram systému Zelezo-uhlik pro nizké koncentrace uhliku.

Pozor v oblasti fyziky a chemie kovii je fada pojmt, které se snadno spletou. Uvedeme
z nich napt.:
Odlisuj:
intersticidlni slitiny (odstavec 4b) X intersticialni slouc¢eniny (odstavec 5)
intersticidlni slouceniny (odstavec 5) x intermetalické slouceniny (odstavec 6)

101



Kovova vazba

vazba kov-kov (odstavec 7) x kovova vazba (str. 117).

5) Intersticidlni slouceniny maji podobnou strukturu jako intersticialni slitiny, ale pomér
sloZek je presné dany (nikoli kontinualné proménny jako u slitin). Jsou vysokotajici, tvrdé,
elektricky vodivé, kovového vzhledu.

Priklady intersticialnich sloucenin:
Mo, N, W,N, FesN — nitridy

TiB, — borid titanu

B4C, Fe;C — karbidy

6) Intermetalické sloudeniny jsou slouceniny dvou nebo vice kovl, maji definované
stechiometrické slozeni (celé Cisla, ale 1 velkd): Cus;Sng, Ag;3Sbs, CusZng. Oxidacni Cisla
prvki v téchto slouceninach nema smysl urcovat.

Dvojice kovii spolu mohou tvofit vice intermetalickych sloucenin. Typickym piikladem

intermetalickych sloucenin jsou amalgamy (slouceniny Hg + kov). Znamy amalgam je napf.

HgNay, pouzivany pii amalgamové elektrolyze roztoku NaCl, nebo zubaisky amalgam

vvvvvv

7) Vazba kov-kov
Odlisuj: vazba KOV-KOV x KOVOVA VAZBA

Vazba kov-kov je pevngjsi a krat$i nez kovova vazba (atomy jsou k sobé bliZze). Vazba kov-
kov je sméroveé specificky orientovand mezi dvojice atomu (na rozdil od vazby kovové,
ktera je vSesmérova). Vyskytuje se u nékterych koordinacnich sloucenin.

Priklad:

kovova vazba vazba kov - kov

3 : E E - E

Priklad: Fe, Cu, Ag Priklad: [Os3(CO)2]

oC CO

dodekakarbonyltriosmium

>
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Pasovy model

Myslenka pasového modelu vychézi z diagramtt MO (viz kapitola Molekulové
orbitaly). Pfipomenime si diagram MO dvouatomovych molekul (pro zjednoduseni uvazujme
jen valenéni vrstvu, a to pro atomy s 1-2 valen¢nimi elektrony:

AO MO AO

o (antivazebny orbital)

o’ (vazebny orbital)

Pro pochopeni zdznamu tzv. pasového modelu se hodi pfipomenout, Ze v diagramech
MO se zjednodusené v knihdch nékdy nesdzi ramecky, ale zndzorni se jen piislusna
energetickd hladina vodorovnou ¢arou:

AO MO AO

*

o

V krystalu je na rozdil od dvojatomové molekuly velmi mnoho AO, protoze spolu
navzajem interaguji vSechny atomy v celém krystalu = v diagramu pak nejsou izolované
vodorovné ¢ary (energetické hladiny), ale velmi mnoho energetickych hladin blizko u sebe,
které tvofi celé pasy a mluvime pak o tzv. pdsovém modelu. ,,Diagram MO* kovového
krystalu pak 1ze znézornit nasledné:

MO : o
vodivostni pés

=

AO AO

zakéazany pas

valenéni pas
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Stejné jako v diagramu MO mohou byt elektrony jen na urcitych energetickych
hladinach (a ne mezi nimi), i v pasovém modelu je oblast energii (tzv. zakdzany pas), které

elektrony nemohou mit.
Pivodni AO se v pasovém modelu nezndzornuji.

BéZny zaznam péasového modelu vypada zhruba takto:

vodivostni pas

zakéazany pas

RS
LSS “ o
RS

RRSESSssy  valenCni pas

Ve valen¢nim pasu mohou byt nanejvys 4 valen¢ni elektrony. Pokud jsou ve
valen¢nim pasu 1-3 valen¢ni elektrony, jedna se o kov (vodi€). Pokud jsou ve valen¢nim péasu

4 valen¢ni elektrony, jedna se o polovodi¢ (Ge, Si).

Pti 5-7 valen¢nich elektronech se jedna o nekovy, ¢asto tvotici dvouatomové
molekuly, vétSinou plynt (O,, Ny, F,, CL).
8 valencnich elektroni = vzacné plyny.

Pro latky s 5-8 valencnimi elektrony se pasovy model nepouziva.

1) KOVY

U kovil neni obsazen cely valencni pas (mtze pojmout az 4 valen¢ni elektrony, ale
kovy poskytnou nanejvys 3). Neobsazena ¢ast valencniho pasu umoziuje volny pohyb
excitovanych valencnich elektronti, coz zptisobuje dobrou elektrickou vodivost kovti.

/ neobsazena ¢ast valenéniho pasu

L LSS

} obsazena ¢ast valen¢niho pasu (1-3 valen¢ni
elektrony)

2) IZOLATORY

velmi Siroky zakdzany pas = elektrony
pti excitaci nepteskoci az do pasu vodivostniho \ elektricky nevodivé
latky ™

zcela zaplnén 4 valen¢nimi elektrony
= nezbyva misto na pohyb elektronti

J

** Elektricky nevodivé latky jsou vétsinou bezbarvé (barevnost latek, stejnd jako jejich elektricka vodivost,

souvisi s excitacni energii. ).

Poznamka:

Netyka se koordinacnich sloucenin, v nichz ma centralni atom 1-9 elektronti v nejvyssim obsazeném d-orbitalu
(d' — d%); viz teorie ligandového pole , tyto latky jsou vétSinou barevné.
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3) POLOVODICE
a) vlastni polovodice: Ge, Si (prvky 14. skupiny — 4 valencni elektrony)

Valencni pas je zcela zaplnén, zakdzany pas je uzky = elektrony mohou po zahiati
polovodice preskocit z valencniho do vodivostniho pasu, kde se mohou volné pohybovat. Ve
valenénim pasu po nich zbude tzv. kladna dira. Elektrickd vodivost polovodi¢i proto
s rostouci teplotou vzrista.

vodivostni
pas
zakdzany pas

excitace

valenc¢ni pas

b) nevlastni (pfimésové) polovodice:

Proud je veden:
1) elektrony ve vodivostnim pésu (polovodice typu n)
2) kladnymi dérami ve valen¢nim pasu (polovodice typu p)

e typn
Vodivost je u polovodicii typu n zprostfedkovana ptevazné elektrony, jejichz donorem

je ptimes z 15. skupiny periodické soustavy prvki (As, Sb). Atomy piimési maji 5 valen¢nich
elektroni = paty elektron se volné pohybuje krystalem (vodivostnim pasem) a podstatné
zvysuje jeho elektrickou vodivost.

Z uvedeného plyne, ze hlavnimi nositeli elektrického proudu jsou piimésové elektrony
ve vodivostnim pasu.

vodivostni
ﬁ pas
- |
//' } zakézany pas
dﬁlr; (();;\;é valen¢ni pas
(ptimési)
® typp

Ptimés je ze 13. skupiny (napt. Al). Tyto prvky maji pouze tfi valenéni elektrony, to
znamena, ze kazdy atom piimési zptsobuje vznik kladné diry ve valenc¢nim pasu. Tyto diry
tvoti tzv. akceptorovou hladinu.
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vodivostni pas

zakdzany pas

oy 4
SRR o “ oo
/ S - valencni pas
akceptorova SO+ KRR
: peteieaiatetalaletelels!
hladina
(ptimési)

Elektricky proud vedou kladné diry ve valen¢nim pasu.

Vlastnosti polovodici

1) Elektricka vodivost polovodici siln€ zavisi na teploté:
Pti nizké teploté€ jsou polovodice velmi malo vodive,
Pti vysoké teplot¢ jsou polovodice vodivé podstatné vice.

Pric¢ina:
Pti vyssi teploté se snadnéji prekond zakazany pas, proto pii vyssi teploté je

v

k dispozici vice nosicl elektrického naboje a polovodic je vodiveé;si.

U kovti je teplotni zavislost elektrické vodivosti opacna: elektricka vodivost kovl
s rostouci teplotou klesa ( )

2) Fotoelektricka vodivost polovodi¢u je projev tzv. vnitiniho fotoelektrického jevu:
polovodi¢ pohlcuje fotony prichdzejici zvenéi a vyuziva je pro excitaci elektronti do
vodivostniho pdsu = s rostouci intenzitou osvétleni polovodice jeho elektrickd vodivost
roste.

Pouzité a doporucené informacni zdroje:
Prednasky

Chemie prvk str. 1458 (zlato, karat)
Chemie kolem nas
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Slabé vazebné interakce

Kromé diive uvedenych pevnych chemickych vazeb existuji i slabsi vazebné sily,
které také ovliviiuji vlastnosti latek. Radime k nim slabé vazebné interakce a vodikové
mistky (viz str. 74).

Slabé vazebné interakce délime na:

1) interakce dipdl — dipol

2) interakce dipol —ion

3) interakce dipdl — indukovany dipdl (Debytv efekt)
4) Londonovy disperzni sily (Londontiv efekt)

5) hydrofobni interakce

Nyni jednotlivé druhy interakci probereme podrobné;ji.
1) interakce dipdl — dipdl

Tato interakce vznika u molekul, jejichz kovalentni vazba je polarni. Permanentni dipoly
pfedstavované jednotlivymi molekulami se vzajemné silové ovliviiuji. Opacné nabité konce
molekul se ptitahuji, stejn¢ nabité odpuzuji. Molekuly proto pii zaujiméni vzajemné polohy
nékteré pozice preferuji(viz obrazky).

" — C1> ?

2) interakce dipol —ion

U tohoto typu interakce jsou k iontu pfitahovany polarni molekuly jejich opac¢né nabitou
¢asti. Napt. molekuly vody jsou ke kationtiim v roztoku ptfitahovany atomem kysliku,
nesoucim parcialni zaporny naboj. K interakcim dip6l — ion patii napt. interakce mezi ionty
rozpousténé latky a rozpoustédlem.

Obaleni iontti molekulami vody se nazyva hydratace.
Obaleni iontli molekulami obecného rozpoustédla (solvatu) se nazyva solvatace.

CR s
N { 7
Jl ! L1 lk_
NN
T,
I\ e Lt
".+_.'I \\.l-,\_,.-'I
0%
Y ‘.- { ‘\\ o
Poznamka: Schéma -/ zna¢i molekulu vody H H™,
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3) interakce dipol — indukovany dipol (Debytiv efekt) — roste s velikosti permanentniho
dipolu a s polarizovatelnosti obou zucastnénych molekul)

S

poléarni molekula nepolérni, ale polarizovatelna molekula

(permanentni dipdl) Vlivem molekuly zakreslené vlevo, kterd ma staly neboli
permanentni dipdl, uni doSlo k dodate¢nému posunu
elektronti. Tim z ni vznikl také dipdl, tzn. indukovany
(vyvolany neboli vytvofeny) dip6l. Dalsi interakce je na
stejném principu jako u interakci dipol — dipol.

4) Londonovy disperzni sily (Londoniiv efekt)

U molekul nebo atomt, které nemayji staly dipo6l (H,, N», Ar, He), mohou vést okamzité
nerovnomérnosti v rozloZeni elektronti ke vzniku docasnych dipdli, jejichz vzajemné
pusobeni ma za nasledek ptitahovani molekul. Tento jev se nazyva Londontv efekt.

CO—& >

Velikost Londonovych disperznich sil roste s rostouci polarizovatelnosti zacastnénych
molekul nebo atomtl.
Odkaz na to, kde je vysvétlena polarizovatelnost molekul

5) hydrofobni interakce

Hydrofobni interakce jsou dilezité napf. pii stabilizaci struktury biomakromolekul
a vétsich biomakromolekularnich celkl (struktura biopolymera, stavba bunéénych
membran...).

Vznik hydrofobnich interakei si vysvétlime na nasledujicim ptikladé molekuly
s polarné-nepolarni strukturou:

P AW AN AN AN AN AT ANy q velld molelnda orgard cled 1atloy
. _/.\‘/'\ s polarné-nepolamd strulduron,
napf. stearova kyseling, veorec
lrni Fast
nepoleni ublovodikovy Fetdzee Lo rur CHa(CHa)s COOH

tiapf. COOH

" Vyznam slova ,,hydrofobni* Ize snadno odvodit: fobie = strach; hydrofobie = strach z vody.
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Princip hydrofobnich interakci je zaloZen na pravidle ,,similia similibus solvuntur®,
neboli ,,podobné se rozpousti v podobném®. Odkaz na toto pravidlo a tam ho vysvétlit.

Hydrofobni interakce zplsobuji, ze nepolarni ¢ast molekuly se snazi umistit mimo
dosah polarnich molekul vody. To 1ze uskutec¢nit orientaci celych molekul a vznikem jejich
shlukii (povrchové vrstvy, membrany, micely), nebo deformaci celych molekul. Vznik
jednotlivych utvart si ukaZzeme v nasledujicim textu.

Priklad:
Uhlovodiky: Vazba C-H je téemer nepolarni a proto jsou uhlovodiky ve vodeé (jakozZto polarnim
rozpoustédle) nerozpustné.
Latky s malymi molekulami obsahujici polarni skupinu —COOH, —NH; apod. jsou ve vodé (polarni
rozpoustedlo) rozpustné.

Jak je na tom ale z hlediska rozpustnosti latka, jejiz molekuly se skladaji z dlouhého
uhlovodikového Fetézce (oznacme jej + "~~~ ~") a poldrni skupiny (oznacme ji
)? Jedna se o ldtku s poldarné-nepoldrnim charakterem.

WMWO

CH: - CH; - CH; - CH; - CH; - CH; - CH; - CH; - CH; - CH; - CH; - CH; - CH; - CHz - CHy - CHy - CHy - COCH
_—" i
—_ —_——
herozpnstné rozpstng
L —

Molekuly se v roztoku zorientuji tak, aby polarni ¢ast smétovala do vody a nepolarni
¢ast pokud mozno nebyla s vodou v kontaktu. To se mliZe stat riiznymi zptsoby, napf-.:

5 5 5 5 5 5 V tomto ptipadé se molekuly polarné-nepolarni latky

zakoncentrovaly na hladiné vody (hovotime o tzv.
povrchovée aktivnich latkach): Polarni ¢asti jsou
orientovany do vody, nepolarni ven.

H,O

* Jiny zpisob ,,aniku‘ nepolarni ¢asti molekuly z vodného prostiedi je vznik micely nebo
membrany (viz nasledujici obrazky):
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Slabé vazebné interakce

no HO

;ﬁf@

H,0 H,0

obr. 1: Schématicky priifez micelou. Polarni skupiny jsou nasmérovany do vodného prostiedi, zatimco
hydrofobni uhlovodikové fetézce jsou obklopeny dal§imi uhlovodiky a izolovany od vody. Micely maji
tvar koule. Polarné-nepolarni latky jsou zakladem mydel, saponati a tenzidia.

Vznik membrany

Vodna faze
H0 HO H0

g g gé} } Hydrofilni {polamni) cast
Hydrofobni (nepolarnd) &ast
E) é éé -'s Hydrofilni {polarni) cast

H,0 H0 H0
Vodna faze

obr. 2: Schéma Fezu dvouvrstevnou bunéénou membranou, tvofenou molekulami fosfolipidi (vice se
dozvite v biochemii).

Hydrofobni interakce hraji dilezitou roli 1 pfi stabilizaci struktury DNA a globulérnich
bilkovin.

Pouzité a doporucené informacni zdroje:
Prednasky

Ptehled stt. chemie

Klikorka
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Vodikova vazba (neboli tzv. vodikové mistky)

Vodikova vazba (neboli tzv. vodikové mustky)

Svou pevnosti (0,5 eV) tvoii vodikova vazba (jinak nazyvana vodikovy mustek)
zhruba stfed mezi vazbou kovalentni (1-10 eV) a slabymi vazebnymi interakcemi (1072 eV).

Vznika u molekul, které obsahuji atom vodiku vazany k silné elektronegativnimu
prvku s volnym elektronovym parem (F, O, N).

Podstata vodikové vazby

Atom vodiku obsahuje jen jeden elektron. Tvofi-li vazbu se siln¢ elektronegativnim
partnerem, je tento jediny elektron odtazen k vazebnému partnerovi a diky tomu se odhali
holé¢ jadro atomu vodiku, které nese kladny néboj. Tento kladny naboj se pak chova podobné
jako prazdny orbital, mize poutat nevazebny elektronovy par jiného atomu a tim vznikne
vazba podobnd vazb¢ koordinaéné-kovalentni, ale slabsi.

Priklad:

Znaceni vodikové vazby:
Vodikovéa vazba se obvykle znaci ¢arkované nebo teCkované, zatimco kovalentni
vazba se znaci plnou Carou:

vodiltova vazhba

[ )

leowalentn warha

Vliv vodikové vazby na teplotu tani a teplotu varu kovalentnich latek

Vodikovéa vazba je o tad slabsi nez vazba kovalentni, ale pfesto miize podstatné
ovlivnit n¢které vlastnosti, napf. teplotu tani a teplotu varu kovalentnich latek.

Teplota tani i varu souviseji s pohyblivosti molekul, a tim i s jejich hmotnosti. T¢zsi
molekuly jsou méné pohyblivé, proto i méné t€kavé a proto je jejich teplota varu i teplota tani
vy$$i nez u latek s malymi a lehkymi molekulami (uvedené pravidlo plati pouze pro latky
s kovalentnimi vazbami). Tento odstavec propojit na skupenské stavy — Bara

Vodikové mustky davaji vznik shlukiim molekul, které jsou t&ézsi nez jednotlivé
molekuly a na jejich oddé€leni (které je nezbytné pro zménu skupenstvi pevného na kapalné,

resp. kapalného na plynné) je nutno dodat energii. Proto latky, jejichz molekuly jsou k sobé
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Vodikova vazba (neboli tzv. vodikové mistky)

poutany vodikovymi mustky, maji vyssi teplotu varu i teplotu tani, nez by odpovidalo
relativni molekulové hmotnosti jejich jednotlivych molekul.

Priklad:
latka HF HCl HBr HI
relativni molekulova hmotnost 20,01 36,47 80,91 127,91
teplota tani (°C) —83,1 —114,8 —88,5 -50,8
teplota varu (°C) 19,5 -84.,9 -67,0 -35,4

Tab. 1

V uveden¢ fadé halogenovodiki tvoii velmi silné vodikové mustky HF, coz citeln€ zvySuje
jeho teplotu tani i teplotu varu ve srovnani s ostatnimi halogenovodiky (Obr. 1):

—o— teplota varu
- & - teplota tind

200{ 4195

o 200 -35.4
S 6009311840 ~ 308
§ -1000 1 .‘h_,x =T

=

-140,0 1 -114.8
HF HCI HEr HI
-180,0 T T T T T

0 20 40 &0 80 100120140
My

Obr. 1: Zavislost teploty tani T, a teploty varu T, halogenovodikii na jejich relativni molekulové
hmotnosti M,.

Vyznam vodikovych mustku pro zivot na Zemi

*  Umoziuji zZivot na planet¢ Zemi (drzi vodu za podminek panujicich na Zemi vétSinou
kapalnou).
= Pfispivaji k pfenosu genetické informace (umoznuji parovani bazi DNA

* Podminiyji stalost prostorového uspotfadani bilkovin a nukleovych kyselin.

Kromé praveé rozebranych mezimolekulovych vodikovych mistkiu existuji také
intramolekularni a intraiontové vodikové miustky.

Intramolekularni vodikové miistky — ptisobi uvniti jedné molekuly (neovliviiuji proto
teplotu tani ani teplotu varu latky).
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Vodikova vazba (neboli tzv. vodikové mistky)

Priklad:
o-nitrofenol
o]
u+
%{?
0—H

Intraiontové vodikové mustky — pusobi uvnitf jednoho iontu (neovliviiuji teplotu tani ani
teplotu varu latky).

Priklad:
KHF; — hydrogendifluorid draselny obsahuje anion
[F—HewenF]®

Pouzité a doporucené informacni zdroje:
Prednasky
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Vazba v biopolymerech

Vazba v biopolymerech

Bio = souvisejici se zivotem
i/})ly_: n’qllzlotzio {iodnotk } polymer = latka, jejiz molekuly jsou tvotené
of = zakladnl jednotka mnohonasobnym opakovanim zékladniho motivu (meru).

Biopolymery = molekuly tvofené mnohonasobnym opakovanim zakladniho motivu (meru),
tvofené zivymi organismy a majici pro n¢ zivotn¢ dilezity vyznam.
K biopolymertm fadime:

- bilkoviny, nukleové¢ kyseliny, polysacharidy

Nékdy se témto latkam také fikd biomakromolekuly. Struktura téchto latek je slozita
a muze byt popsana na ¢tyfech raznych urovnich. Podle toho mluvime o struktuie primarni,
sekundarni, terciarni a kvartérni.

biopolymer zakladni slozky

DNA fosfat

|
Poznamka: (|:'
Roku 1953  védci -
James Watson a Francis Crick H;PO, Q_F[ Ql
objasnili strukturu DNA. Za 0]
to jim byla roku 1962 udélena I

Nobelova cena. Tento objev|2-deoxy-D-ribosa

se stal zakladem molekularni
biologie. HO OH v
http://www.scienceworld.cz/ - ¢lanek 0]
Objasnéni  struktury DNA
bylo kli¢ovym momentem ve

vyvoji fady pfirodnich véd OH 0
(biochemie, biofyzika) |
a soucasné lfm()’ZIlﬂO Vzn110< cytosin guanin
novych védnich oboril
(molekularni biologie, NH, 0
genetické inzenyrstvi aj.). I N
L1 Y
NH X0 HoN™ "™ HH
adenin thymin
NH, O, NH
|
P N 'y
< | P T M
NH SN 0
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Vazba v biopolymerech

biopolymer zakladni slozky
RNA fosfat
I
Poznamka: 0]
Roku 1989 byla udglena _ | .
Nobelova cena za objev, ktery H3PO4 Q_IT =
potvrdil, ze molekula RNA
\ . . [2]
ma katalytické schopnosti. |
Cenu obdrzeli dva ameriCti [y (iposa
biochemici, Thomas Czech
(mad cesky puvod) a Sidney HO OH —0 0
Altman. o)
OH OH Q oA
cytosin guanin
NH, 0
L W
| /& fl“'i“
NH X0 HpN™ "N™ NH
adenin uracil
NH, O%rNH
</N | SN HN\J
NH N/J rlzl:u
biopolymer zakladni slozky
bilkoviny
20 a-aminokyselin
obecny vzorec
R—C— COOH

MNH.

Konkrétni nazvy a vzorce aminokyselin budou probrany

v ramci biochemie.
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Vazba v biopolymerech

biopolymer zakladni slozky
polysacharidy
B-D-fruktofuranosa
H e} OH
OH HO
HO H
H H
OH

B-D-glukopyranosa

OH
H OOH
: 0
OH H
HO H
H OH

Dalsi monosacharidy (budou probrany v rdmci organické
chemie a biochemie)

Poznamka:

DNA byla objevena v 19. stoleti. Za urceni a popsani struktury DNA obdrZeli
Nobelovu cenu v roce 1962 James Watson, Francis Crick a Maurice Wilkins.
http://dna.navajo.cz/ (cit. 10.7. 2006)

L L P
Francis Crick (1916 —2004) James Dewey Watson (1928) Maurice Hugh Frederick

http://en.wikipedia.org/wiki/Franci http://en.wikipedia.org/wiki/James_D._Watson Wilkins ( 1916 — 200 4)

s Harry Compton_Crick
http://en.wikipedia.org/wiki/Maurice_ Wilkins

Primarni struktura
(= kovalentni struktura)

Udéava poradi zakladnich slozek (meril) v fetézci (u bilkovin je to pofadi aminokyselin,
u nukleovych kyselin je to potfadi nukleotidii )vysvétleni pojmu ,,nukleotid* viz str. ),
u polysacharidi je to porfadi monosacharidll) a dalsi kovalentni vazby, které je spojuji. Potadi
zakladnich slozek se nazyva sekvence (hovotime tedy o sekvenci aminokyselin nebo
o sekvenci bazi).
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Vazba v biopolymerech

vazba

FMN—?H~COOH+PﬁN—CH—COOH*»HJ+—?H—CO~NH—?H—COOH+Hﬂ)
‘ |

R R [ R R’
i i
N J
Y
dipeptid
Obr. 1: Vznik peptidické vazby a dipeptidu.
| | |
| : :
(O R, i H o Ry
an B8 in, HOd ¢
2 | |
MR N
|
R4 i H ©) 5 R, i H
| | |
N -konec peptidovd C-konec
vazba
Obr. 2: Primarni struktura tetrapeptidu.
1 10
Glukagon NH, — His — Ser — GIn — Gly — Thr — Phe — Thr — Ser — Asp — Tyr —
11 20
Ser — Lys — Tyr — Leu — Asp — Ser — Arg — Arg — Ala — Gin —
21 29
Asp — Phe — Val — GIn — Trp — Leu — Met — Asn — Thr — COCH
g | S 10 S

Somatostatin NH, — Ala— Gly — Cys — Lys — Asn — Phe — Phe — Trp — Lys — Thr —

11 14
Phe — Thr — Ser — Cys — COOH

Obr. 3: Ukazka sekvence aminokyselin v bilkovinach glukagonu a somatostatinu. T¥ipismenné zkratky

oznacuji zbytky aminokyselin. Vzorce aminokyselin, jejich nazvy i zkratky budou probrany v ramci
biochemie.

117



Vazba v biopolymerech

Il'. [ pentosa

mukleosid

fﬁﬁfﬂ [:I.I.I.k[l',':ll.id

{ 1

|

[

Obr. 4: ZjednodusSeny zapis struktury
nukleové kyseliny.

haze

pentoza

o] fosfat

Obr. 5: Primarni struktura nukleovych kyselin
(DNA i RNA).

Nukleosid se sklada z pentosy a baze. Nukleosid a fosfat pak tvoii nukleotid:

Itljl
=]
@:F_OH MH,,
M
O & N
(lez M 'Fl
N
\_-0
O OH
a_ |
[O=P—0CH

tldeosid
mmaldeotid

2 OH
a_ |
IQ:IF—DH
0]
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Obr. 6: Cast struktury nukleové kyseliny.



Vazba v biopolymerech

Vel (iroks)
Flahek

Obr. 7: Struktura molekuly DNA a parovani bazi v molekule DNA.

Poznamka:
Parovani bazi
Watsonovo-Crickovo (nejobvyklejsi)

cytosin = —  guanin

adenin thymin

Pozndmka.
V DNA je thymin, v RNA je misto néj uracil.
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Vazba v biopolymerech

Obr. 8: Obecna struktura a model ¢asti DNA molekuly.

Obr. 9: Model ¢asti DNA molekuly.

Pozdéjsimi vyzkumy bylo zjisténo, ze DNA za vhodnych podminek v organismu tvoii
1 uspotfadani obsahujici 3 nebo 4 fetézce. Tato uspotadani (tzv. triplexy a kvadruplexy) jsou
biologicky velmi dulezita.
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Vazba v biopolymerech

Obr. 10: Pfiklad struktury triplexu.

Obr. 11: Piiklad spojeni bazi v triplexu.

Obr. 12: Piiklad struktury kvadruplexu.

http://www.il.mahidol.ac.th/course/dna/chapter/chapter2geneticmaterial.htm
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Vazba v biopolymerech

Hoogsteenowo parovand vazi (v tzv. loradniplexzedy)

guatin guatir
o —
NH_\'-N ———————— H?le P TH
W, J=0—-—-—————— i i
NS
_/ Le]
HoM

& T— — — — 00—
R e p——

f’r)\a

NH NKH‘\T'-JHE— ——————— ﬂ'«\\vaH
guatit guatirl

Poznamka:

Obr. 13: Piiklad spojeni bazi v kvadruplexu.

V soucasnosti se uvazuje i o vzniku osmifetézovych usporadani DNA (tzv. oktaplexy).
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Vazba v biopolymerech

dva kvadruplexy . fq

Asociace osmi DNA fragmentil

Obr. 14

Sekundarni struktura

Sekundarni strukturu tvoii zakladni, pravidelné se opakujici geometrické rysy fetézct.
(U bilkovin v rdmci sekundarni struktury odliSujeme a-helix (Sroubovice) a B-sheet (skladany
list). V DNA odliSujeme, zda jeji dvojtetézec je pravotoCivy nebo levotocivy. Toceni DNA je
urceno hydrofobnimi interakcemi.). Sekundérni strukturu drzi pohromad¢ vodikové mistky.
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Vazba v biopolymerech

Bilkoviny:

Obr. 15: Pravoto€ivy a-helix.

vodikové vazby
mezi Fatdrci

Obr. 16: p-struktura (anglicky p-sheet) — tzv. skladany list
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Vazba v biopolymerech

RNA:

RNA fadime do n¢kolika specifickych druhi :
a) MEDIATOROVA (informaéni) RNA (mRNA) - obsahuje piepis informace z molekuly
DNA o primarni struktufe bilkovinnych molekul syntetizovanych v burice

Obr. 17: Mrna

b) TRANSFEROVA (pienosova) RNA (tRNA) - pienasi aminokyseliny na mista syntéz na
bilkoviny

@ s,
Ll A
‘I 5 e

1L
3

i
11
‘Aee Wl

Obr. 18: tRNA

¢) RIBOZOMOVA RNA (rRNA) - je souéasti ribozomil - ¢asti bunék na nimiz probiha
syntéza na bilkoviny

Obr. 19: rRNA
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Vazba v biopolymerech

Informacni mRNA je chemickou stavbou podobnd DNA, ale jeji Sroubovice je
jednoduchd a misto thyminu mé uracil. Kdyz je gen ¢inny baze DNA odpovidajicimu genu
jsou ptepisovany do polohy mRNA. Enzymy v jadie ¢tou potradi bazi a tvoti odpovidajici
fetézec mRNA ze sloucenin cukru, kyseliny trihydrogenfosfore¢né a jednotlivych bazi. Po
prepisu celého genu molekula mRNA prochdzi do cytoplazmy pies prichody jaderné
membrany. Napojuje se na jeden nebo vice ribozomi. Ribozém se pohybuje podél mRNA
a tvoii tzv. rRNA. Ribozom je schopen rozpoznat slova tvofend tfemi bazemi a za¢ina ¢innost
dalsi RNA, transportni tRNA. Jeji molekuly jsou prostiedniky mezi tfipismenovymi slovy v
mRNA a aminokyselinami, které budou spojovany dohromady a vytvoii bilkovinu. Na
jednom konci tRNA je poradi tii bazi odpovidajicimu si slovu na mRNA na druhém konci je
pfipojena aminokyselina odpovidajicimu si danému koédu. Po pfipojeni tRNA k mRNA se
aminokyseliny mezi sebou spojuji pomoci enzymt. Tak jak prochdzi ribozom pres mRNA
vzrista postupné délka fetézce bilkovin.

vazné misto
pro aminokyselinu

H

[ 11

[
|

[TTT]

antikodon

Obr. 20: Struktura pi‘enosové RNA (tRNA).
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Klitka
C—G
C—G
G—C
A—L
A—1
A—U
U G
: g Kmen
G—C
U—a
U—una
U c
U—aA
C—iG
G—=0C
Eij\) .

Obr. 21: Schematické znazornéni sekundarni struktury jednoretézové molekuly RNA, ve které se
vytvorila smycka neboli ,,vlasenka“. Struktura je dana intramolekuldrnim parovanim basi.

DNA:

lokélni variace ve struktufe DNA (vznikaji u vhodnych sekvenci):
- dtlezité pro prenos genil

Poznamka:
Podrobnosti az v molekularni biologii.

LTCTATAGAT

l—\r’_‘l—\‘r’_’

vlasenka
LETCTATCCAGTAGAT
J LF—qT
Th-|&
CF-—4G
TF—14&
LETAT
T G vlasenk
SR vasev a se
” smytlkou
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N
A N
T -4
Gt N
TF-1&
AE-4T
ATCOTATAGAT I
THOATATCTA ) fﬂ
T e —
sr-1T
agr-1c
LT
Tr—14
o, kfizowa struktura
()
ATOTATCCACSTAGAT I
TAOATACOTCOATCTA Vo

( \, lfiZowa strulctura
- S stnyikon
Terciarni struktura

Terciarni struktura je celkové geometrické uspotadani jednoho fetézce .

Bilkoviny:
fibrilarni (= vlaknité) globularni (= kulovité)
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Vazba v biopolymerech

Obr. 22: Schéma prostorového uspoiadani peptidového retézce molekuly bilkoviny nazyvané myoglobin.
Cerné krouzky oznacuji polohu o—uhlikovych atomii, postranni fetézce nejsou zakresleny.

DNA:

U DNA existuje celé fada struktur, které by bylo mozno oznacit jako terciarni. Podle
ruznych hledisek odliSujeme:
a) konformace DNA:

Obr. 23
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b)

nadiroubowcowé wnut

Eelazovana DINA

(bez nadfroubowicowéhe wnutl)

pravototive (negativnd)  levotofwé (poztivnd)

Obr. 24

http://cmgm.stanford.edu/biochem201/Slides/DNA%20Topology/091%20R %20and%201L.%2
OSupercoiling.JPG

1 5 10 15 20 23

linedrnd DA
Obr. 25

nativni (funk¢ni) DNA

ccc (covalently closed circle) >

oc (opened circle) J

denaturovana DNA
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Polysacharidy:

YaTe
o¥ge!

Obr. 26: Struktura Skrobu: Amylosa, ma zavitnicové stocenou strukturu.

Hoc:H, lru:m:ujl HOCH,

bbbk

Obr. 27: Struktura Skrobu: Amylopektin, ktery ma vétveni 1 — 6.
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Kvartérni struktura

Spojeni nékolika fetézcl s terciarni strukturou ve vétsi celek. Napt. bilkoviny:
hemoglobin — je slozen ze ¢tyt podjednotek (Obr.31).

Bilkoviny:

1nm
Obr. 28: Piklad vzniku kvartérni struktury. Uspoiadani ¢tyf podjednotek (dvou druhii) u koiiského

hemoglobinu. Cerné disky p¥edstavuji hemové skupiny, které jsou souéasti hemoglobinu. Skupiny NH;
a COO™ zna¢i N- a C-konce podjednotek.

Poznamka:
Oznacené terminy budou probrany v rdmci organické chemie a biochemie.

DNA:

konkatemery

Konkatenace (= propojovani koncti molekul DNA pomoci H-mustkl a tim vznik
extrémné dlouhych dvojfetézovych uspotfadani) je podminéna takovou sekvenci bazi na
koncich fetézci DNA, které umozni parovani konct jednoho se za¢atkem druhého fetézce.

Napriklad:

TATATCGT;K ....... CGC||ITATAT G TA .

GCOATATAGCAT GCG ATATAlGCAT
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G — wires

ovo ,,wire* v bézné hovorové angli¢tin€ znamena ,.drat”. G — wires je usporadani
S1 “vb h lict drat“. G d
: am, fetéz ji sekvenci v u ke vzniku kv XU
odobné konkatemerum, ale fetézce DNA maji sekvenci vhodnou ke vzniku kvadruple
(obsahuji hodné G a C).

Pouzité a doporucené informacni zdroje:

Prednasky

Ptehled sttedoskolské chemie

Navajo.cz

Zden¢k Vodrazka: Biochemie, nakladatelstvi akademie véd Ceské republiky, Praha 1996
Jaroslav Doubrava a kol.: Zaklady biochemie, Statni pedagogické nakladatelstvi, Praha 1984
Robert k. Murray a kol.: Harperova biochemie, nakladatelstvi H + H, Jihlava, 2002, 4. Ceské
vydani (23. vyd.)

http://cs.wikipedia.org/wiki/RNA1 cit. 5.8. 2007
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