Prednaska: Krystalova chemie a chemické slozeni mineralt

SLIDE 2: VYZNAM STUDIA KRYSTALOVE CHEMIE

Krystalova chemie se zabyva stavbou pevnych latek z hlediska chemickych
zakonitosti. Je pomocnou disciplinou pro fadu obort, napf. fyziku pevnych latek nebo
mineralogii.

Chemickeé slozeni minerall je jednou z jejich zakladnich charakteristik a odvozuje
se od ného fada fyzikalnich vlastnosti.

Chemické sloZeni mineralu, typy chemickych vazeb a symetrie usporadani iontu

v prostoru (struktura) definuji fyzikalni vlastnosti minerald.

SLIDE 3: ZAKLADNI STAVEBNI CASTICE HMOTY

Jiz antiCti ,atomisté” méli pfedstavu, Ze déleni latky do nekone€na neni mozné a
definovali nejmenSi nedélitelné ¢astice — atomy. Potvrzeni této filosofické teorie
pfinesl az vyzkum z konce 19. stoleti. Byla potvrzena existence atomu, ktery se dale
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sklada z ,elementarnich® ¢astic: protonu, neutronu a elektronu.

Dosud objevené ,elementarni“ Castice se tfidi podle jejich vlastnosti na dvé velké
skupiny:

v' leptony - skute¢né elementarni Castice
v hadrony - ¢astice s vnitfni strukturou

Leptony jsou elementarni Castice v pravém slova smyslu, protoZe nemaiji vnitfni
strukturu. Jejich spinové Cislo je 2. Leptony se zapornym elementarnim nabojem
jsou elektron, mion a tauon. Mezi leptony bez naboje patfi elektonové neutrino,
mionické neutrino a tauonické neutrino.

Hadrony jsou ¢astice s vlastni strukturou, které na sebe pusobi silnymi
interakcemi. Téchto Castic je znamo asi 200 a podle své struktury se déli na dvé
skupiny.

Mezony maiji nulovy nebo celo€iselny spin, baryony maji spin %2 nebo %.
Nejleh&imi baryony jsou proton a neutron (1,007 my, resp. 1,008 mu). Spole¢né se

Casto oznacuji jako nukleony.

SLIDE 4: ATOM A JEHO STAVBA



Atom je nejmensi ¢ast hmoty, ktera je schopna podrzet si vSechny charakteristiky
prvku.

Atom se sklada z €astic, které tvofi atomovy obal a oznacuji se jako elektrony a
atomové jadro je tvofeno nukleony. Jelikoz je atom celkové elektricky neutralni,
musi byt pocet protonud s jednotkovym kladnym nabojem stejny, jako pocet nositell
jednotkového zaporného naboje, tedy elektront v atomovém obalu.

Pfevazna vétSina hmotnosti atom je soustfedéna do jeho jadra, protoze hmotnost
elektronu je pouha 1/1837 hmotnosti protonu. Ac¢koliv jsou elektrony i jadro velmi
malé, diky velmi rychlému pohybu elektronl kolem jadra, je vysledny rozmér celého
atomu az 100 tisickrat vétsi nez je rozmér jadra.

Atom je hmotna ¢astice a s jeho hmotnosti Uzce souvisi atomova hmotnostni
konstanta my. Atomova hmotnostni konstanta je definovana jako 1/12 klidove
hmotnosti nuklidu uhliku *%C.

Od této konstanty se odvozuji veSkeré relativni atomové hmotnosti prvkd Ar a
relativni molekulové hmotnosti molekul Mr. Zna¢ny vyznam pro stanoveni

hmotnosti a velikosti atomt ma Avogadrova konstanta (Na = 6,022 . 1023 mol?).

SLIDE 5: ATOMOVE JADRO

Jadro atomu se sklada z nukleonu (protont a neutront). Kazdy proton nese
jednotkovy pozitivni naboj, neutron je elektricky neutralni. Mezi obéma Casticemi se
uplatiuji pfitazlivé sily kratkého dosahu. Tyto sily vyménného charakteru jsou
zprostfedkovany mezony a kvarky. Protony a neutrony mizZzeme povazovat za dva
kvantové stavy téze Castice — nukleonu.

BézZné se pouzivaji nasledujici pojmy:

> protonové Cislo Z — pocet protonl v jadie

> neutronoveé Cislo N — pocet neutronu v jadre

» nukleonové Cislo A=Z + N

» nuklidy — atomy se stejnymi Z a N. Atomu s identickym jadrem (nuklidd) je
dnes znamo okolo dvou tisic, z toho jen 266 stabilnich.

> izotopy — atomy se stejnym protonovym, ale rozdilnym neutronovym cislem.

PFikladem izotopu muze byt kyslik (Z = 8):

e 160 obsahuje 8 neutront

e 170 obsahuje 9 neutront



e 180 obsahuje 10 neutronu

SLIDE 6: STABILITA ATOMOVEHO JADRA

Jadro atomu je charakterizovano specifickou vazebnou energii. Velikost této
energie je zavisla na hmotnostnim Cisle A.

Vétsina stabilnich jader obsahuje sudy pocet nukleonu. Néktera jadra maji tzv.
.,magicky“ pocet Castic (2, 4, 20, 28, 50, 82, 126) a vyznacuji se zvySenou specifickou
vazebnou energii. U lehkych prvku jsou stabilni jadra se stejnym poctem protonu a
neutrond, t€Zsi prvky maji zpravidla vy$si po€et neutronll vzhledem k poctu protona.

Vétsina nuklidl je radioaktivnich — samovolné se méni na jiny nuklid. Je
prokazano, ze jadra jsou stabilni pfi uritém poméru neutronl a protont (N/Z). Pokud
jadro vyboci z optimalniho poméru nukleon(, stava se radioaktivnim a samovolné se
pfeménuje na jiné jadro a Castici. Tento déj je obecné doprovazen uvolnénim
energie.

Ke stabilité se jadra posunuiji tfemi typy radioaktivnich pfemén:

e Pripfeméné a emituje jadro ¢astici “He.

e Pfeména B~ nastava u jader s nadbytkem neutron. Nadbyteény neutron se
méni na proton a z jadra je emitovan elektron a elektronové antineutrino.

e P¥i deexcitaci jadra dochazi k reorganizaci nukleont na vyhodnégjsi

energetické hladiny, coz je provazeno emisi fotonu zareni y.

SLIDE 7: PREMENA ATOMOVYCH JADER

Radioaktivni pfeména zpUlsobuje ubytek radioaktivnich atomU v ¢ase. Za
dostatecné kratky Casovy interval dojde k pfeméné konstantniho poctu radioaktivnich
nuklidd:

dN/dt = AN, kde N je pocet jader v Case t.

Symbol A je pfeménova konstanta (s) charakteristicka pro dany nuklid. Je-li A =
102 znamena to, Ze se za vtefinu pfeméni 1/1000 z celkového poctu radioaktivnich
atomu.

Rychlost pfemény radioaktivniho nuklidu se definuje jako ubytek poctu
radioaktivnich atomu v ¢ase a veli€ina se oznacuje jako aktivita A = dN/dt nebo A =
AN (s1). Bézné pouzivanou jednotkou je Becquerel (Bq) — jedna pfeména za

sekundu. Mérna aktivita se vztahuje k hmotnosti, objemu nebo latkovému mnozstvi.



Méritkem stability radioaktivniho prvku je doba t, za kterou se rozpadne pravé
polovina jader. Tato doba se oznacuje jako polo€as premény (polo¢as rozpadu).
Muze byt definovan jako ¢asovy usek, béhem néhoz se plvodni aktivita snizi na
polovinu. Polo€as pfemény a rozpadova konstanta jsou v nasledujicim vztahu:

T = In2/A = 0,6932/A
Polocasy pfemény jader radioaktivnich prvka se pohybuji od zlomku vtefin (?1?Po)

az po desitky milionu let (>32Th).

SLIDE 8: ATOMOVY OBAL

Atomovy obal je Cast atomu objemem nejrozsahlejsi, ale z hlediska celkové
hmotnosti zcela zanedbatelna. S ohledem na interakce mezi atomy a nasledné
usporadani atomu a iontl v prostoru ma atomovy obal naprosto nezastupitelnou
ulohu. Pro pochopeni a vysvétleni interakci mezi atomy bylo v prabéhu let vytvofeno
nékolik atomovych modeld.

Prvni Siroce uznavany obraz atomu predlozil v roce 1913 Niels Bohr. Elektrony
jednotlivych prvkl se vyskytuji na specifickych energetickych hladinach v rizné
vzdalenosti od jadra. Elektrony se vyskytuji pouze na diskrétnich (kvantovanych)
hladinach.

Na rozdil od makroskopickych téles, u kterych jsou vinové vlastnosti
zanedbatelné, je nemozné elektrony s vinovymi vlastnostmi v urcitém prostoru
pfesné lokalizovat. Tato pfedstava, vyjadiena principem neurcitosti, byla uvedena
Wernerem Heisenbergem. Zjednodusené plati: ¢im prfesnéji stanovime polohu
Castice v prostoru, tim vétSi chyby se dopustime ve stanoveni hybnosti a naopak.

V roce 1926 uvedl novy atomovy model Erwin Schrodinger a vyjadfil ho jako
vinovou rovnici. Schrodingerova rovnice vyjadfuje pravdépodobnost pfitomnosti
elektronu v dany ¢as na daném misté vzhledem k hmotnosti a potencialni energii

castice v tomtéz ase a misté.

SLIDE 9: STAVBA ATOMOVEHO OBALU

Pozice elektrond v atomovém obalu jsou uréeny tfemi kvantovymi Cisly:
* hlavni kvantové Cislo n,
» vedlejSi kvantové Cislo | a

* magnetické kvantové Cislo m.



Jsou jimi definovany tzv. atomové orbitaly.

Hlavni kvantové ¢€islo (n) je funkci vzdalenosti elektronu od jadra. Odrazi
efektivni polomér elektronového orbitalu. Hlavni kvantové Cislo charakterizuje
energetické hladiny (vrstvy) v atomu. Cim vy$8i hodnota n, tim vy$$i energeticka
uroven odpovidajici hladiny. MUze nabyvat pouze pozitivnich celych hodnot od 1 do
nekone¢na (K=1,L=2, M =3).

Vedlejsi kvantové €islo (l) urCuje obecny tvar oblasti, ve které se elektron
pohybuje (uréuje tvar orbitalu) a zaroven urcity stupen jeho energie. Pro danou
energetickou hladinu maze | nabyvat hodnot 0, 1, 2, ... n - 1. Napf. pro K hladinu (n =
1) je jedina mozna hodnota | = 0; pro n = 2 muZe byt hodnotal=0a 1.

Magnetické kvantové €islo (m) pfispiva k vymezeni orientace a tvaru kazdého
typu orbitalu. Ma celoCiselnou hodnotu v rozmezi hodnot -l az +l. Je-li| = 0, je
dovolena jedina hodnota m = 0.

Spinové kvantové cislo definuje smér rotace elektronu v prostoru. Jelikoz jsou

jen dvé moznosti, jak mize elektron rotovat, nabyva toto Cislo hodnot +1/2 a -1/2.

SLIDE 10: ELEKTRONOVA KONFIGURACE PRVKU

Pauliho vylu€ovaci princip fika, Ze v atomu nemohou existovat dva elektrony,
jejichz kvantova Cisla by byla vSechna stejna.

Toto pravidlo omezuje pocet elektroni v daném orbitalu na dva s opaénym
spinovym kvantovym Cislem. Takova dvojice se pak oznacuje jako elektronovy par.

Maximalni pocet elektronu v jednotlivych vrstvach je 2n?.

Maximalni pocty jsou pro jednotlivé vrstvy nasleduijici:

K — 2 elektrony,

L — 8 elektronu,

M — 18 elektronu a

N — 32 elektronu.

Jako vystavbovy princip se oznacuje mysleny postup obsazovani elektron do
jednotlivych atomovych orbitalt podle jejich rostouci energie v souladu s Pauliho
vylu€ovacim principem a to az do okamziku, kdy je vyrovnan kladny naboj jadra. Tim

ziskame elektronovou konfiguraci daného atomu.

SLIDE 11: PERIODICKA TABULKA PRVKU



Elektronova konfigurace prvku se odrazi v periodické tabulce prvki. Vertikalni
sloupce obsahuji atomy, v jejichz valencni sféfe je stejny pocet elektronu, ktery
odpovida oznaceni sloupce.

Horizontalni fady Cislované 1, 2, .. 7 jsou ekvivalentni obsazovani elektront ve
valencnich slupkach K, L, M a N.

Vzacné plyny jsou atomy, které maji ve v8ech orbitalech uplny pocet elektronu.
Tato konfigurace je velmi stabilni, a proto jsou vzacné plyny velmi malo reaktivni.

Neprechodné prvky jsou atomy, které maiji vnitini orbitaly beze zbytku zapIinéné
a obsazuji se pouze s- a p-orbitaly n-té vrstvy.

Prechodné prvky jsou atomy, které maiji po urcitou n-tou vrstvo obsazené s-
orbitaly a od vrstvy n-1 obsazuiji i d-orbitaly.

Periodicka tabulka dobfe postihuje zakladni chemické vlastnosti prvku, které jsou
zavislé predevsim na vnéjsich (valencnich) elektronech. Pravé tyto elektrony jsou
dostupné pro chemické vazby. Vysledkem podobnosti chemického charakteru (diky
podobnosti vnéjsi elektronové konfigurace) je podobnost chovani prvkd, které pak

muUzeme nalézt v podobnych krystalografickych pozicich riznych mineralu.

SLIDE 12: IONTY A JEJICH VZNIK

Vétsinu prvkl periodické tabulky Ize rozdélit do dvou skupin. Prvky prvni skupiny
maji tendenci odevzdat elektron (kovy), zatimco prvky druhé skupiny jsou naopak
schopny elektron do svého elektronového obalu pfijmout (nekovy). Pfi odevzdavani
nebo pfijimani elektronu ziskavaji prvky elektronouvou konfiguraci s kompletné
zaplnénymi elektronovymi orbitaly.

Pokud atom odevzda jeden nebo vice elektrond, vznika kationt, pokud jeden nebo
vice elektronul pfijme, vznikne aniont podle schématu:

Xatom - € — X*atom

Xatom + € — Xatom

Energie potfebna k uvolnéni nejslabéji vazaného elektronu z neutralniho atomu
v plynném stavu, je oznaCovana jako ionizaCni energie. Elektronova afinita
charakterizuje energii, ktera je spjata s tvorbou aniontu.

Elektronegativita je mira schopnosti atomu pfitahovat elektrony do svych vnéjSich
orbitall. Prvky s nizkou elektronegativitou jsou darci elektronu, zatimco prvky

s vysokou hodnotou elektronegativity jsou pfijemci elektronu.



SLIDE 13: ATOMOVY A IONTOVY POLOMER

Atomovy polomér se definuje jako polomér maximalni hustoty naboje orbitalové
slupky atomu, ktera je nejvice vzdalena od jadra.

Efektivni polomér atomu nebo iontu zavisi na typu a poctu okolnich atomd nebo
iontd a na naboji (valenci) atomu nebo iontu.

Ve strukturach, kde jsou navzajem vazany stejné atomy, lze za polomér
jednotlivych atoml pokladat jednu polovinu jejich vazebné délky. V iontovych
krystalech, které se skladaji z opacné nabitych iontu, je vzajemna vzdalenost ur€ena
souctem iontovych poloméra kationtu a aniontu. Tato vzdalenost je urCena
elektrostatickymi silami.

lontovy polomér kationtu urcitého prvku je znaéné mensi nez polomér atomu
tohoto prvku v zakladnim stavu. To je zplsobeno ztratou valenénich elektronl pfi
vzniku kationtu. Na druhé strané aniont, jelikoZ elektrony pfijima, ma hodnotu
iontového poloméru vyssi nez ma atom prvku v zakladnim stavu.

1. Pro prvky urcitého sloupce vzrlsta iontovy polomér se vzriustem atomového
&isla. NapF. ve sloupci llA je nejmensi iont Be*2 (0,16 A — 0,45 A podle
koordinace), zatimco nejvétsi rozméry ma posledni prvek Ba*2 (1,35 - 1,61 A
podle koordinace).

2. Pro kationty se stejnou elektronovou strukturou klesa iontovy polomeér se
vzristem naboje. Vezmeme-li kovové prvky 3. periody v 6-Cetné koordinaci,
polomé&r Na* je 1,02 A a polomér P*5 0,38 A.

3. Pro prvek, ktery existuje v nékolika valencich (mocenstvich) plati, ze ¢im vysSi
je pozitivni naboj, tim mensi je polomér daného iontu. Pfikladem je Mn*? = 0,83
A, Mn*3=0,65A, Mn**=0,53 A.

SLIDE 14: IONTOVE POLOMERY VE STRUKTURACH

lontovy polomér kazdého iontu neni staly a méni se od struktury ke struktufe. To
je zpusobeno zménou typu vazby nebo zménou koordinacniho Cisla (poc€et Castic
v nejbliz8im okoli iontu).

lontové poloméry (A):

0?%: 1,36 [3], 1,38 [4], 1,40 [6], 1,42 [8]

S?%: 1,84 [4]



S8+ 0,12 [4], 0,29 [6]

K*: 1,38 [6], 1,51 [8], 1,59 [10]

Na*: 1,13[4], 1,16 [6], 1,32 [8], 1,53 [12]
Mg?*: 0,71[4], 0,86 [6], 1,03 [8]

Ca®": 1,14 [6], 1,26[8], 1,37 [10]

Fe?*: 0,63 [4], 0,78 [6], 0,92 [8]

Fe3*: 0,65 [6], 0,78 [8]

AR+ 0,39 [4], 0,48 [5], 0,54 [6]

Si**: 0,26 [4], 0,40 [6]

P5+: 0,17 [4], 0,29 [5], 0,38 [6]

SLIDE 15: USPORADANI IONTU VE STRUKTURE

Zakladni pfedstava o krystalovych strukturach vychazi z principu ,kulového
usporadani“. V tomto modelu pfedpokladame, Zze atomy a ionty skladajici strukturu
jsou rigidni kulové utvary, vzajemné usporadané v prostoru.

Goldschmidt a Laves shrnuli tento princip do tfi pravidel. Uvedena pravidla plati
predevsim pro kovoveé a iontové slou€eniny. Ostatni typy struktur vykazuji mensi Ci
vétsi odchylky od téchto princip:

1. Princip nejtésnéjsiho usporadani. Atom se v krystaloveé struktufe pokousi
zaujmout takovou pozici, aby dany prostor vyuzil co mozna nejefektivnéji.

2. Princip symetrie. Atom se snaZzi v krystalové struktufe zaujmout takovou pozici,
aby symetrie jeho okoli byla co mozna nejvyssi.

3. Princip interakce. Atom se snazi v krystalové struktufe dosahnout maximalni
moznou koordinaci; snazi se ziskat maximalni mozny pocet nejblizSich sousedu, se

kterymi muze byt v kontaktu.

SLIDE 16: KOORDINACE IONTU A KOORDINACNI CisLO

Kazdy iont ma tendenci obklopit se tolika iony opaéného znaménka, kolik dovoli
prostor. Koordinujici se ionty jsou seskupeny kolem centralniho iontu tak, Ze jejich
stfed lezi ve vrcholech mysleného koordinacniho polyedru.
jako jeho koordinaéni €islo. Tento pocet je zavisly na poméru iontovych polomért

zucastnénych prvka.



Celkovy pocet iontu ve stabilni iontové struktufe musi byt takovy, aby krystal
navenek zachovaval elektrickou neutralitu.

Relativni velikost iontli se obecné vyjadiuje jako pomér polomérl Ra : Rx, kde Ra
je polomér kationtu a Rx je polomér aniontu. Jako pfiklad uvedme halit:
R(Na*) : R(CI) =1,02/1,81 =0,56

Pokud maji dva ionty stejnou velikost, pomér jejich poloméru je roven 1.

SLIDE 17: USPORADANI STEJNE VELKYCH ATOMU V PROSTORU
Co mozna nejtésnéjsi usporadani stejné velkych atomu v jedné vrstvé je mozné
pouze jako hexagonalni nejtésnéjsi usporadani, kde kazdy atom je v kontaktu
se Sesti okolnimi atomy. U vSech ostatnich moznosti nebude vyuziti plochy
maximalni a mezi atomy vzniknou vétsi dutiny (intersticialy).
Chceme-li ulozit dalSi takovou vrstvu, mohou byt jeji ionty ulozeny nad dva rizné
typy intersticial. Neni znama struktura, kde by ionty dalSi vrstvy lezely nad ionty

prfedchozi.

SLIDE 18: HCP A CCP USPORADANI IONTU

HCP struktura vznika v pfipadé, Ze treti vrstva atomu je ve stejné poloze jako
prvni vrstva A, opakovanim sekvence ABABAB... vznika struktura hexagonalniho
nejtésnéjSiho usporadani. Zaplnéni prostoru atomy je ze 74 %.

CCP struktura vznikne, pokud vybereme pfi kladu tfeti vrstvy dutiny lezici nad
dutinami C prvni vrstvy, vytvofi se trojvrstevna sekvence ABCABC..., ktera se

oznacuje jako kubické nejtésnéjsSiho usporadani.

SLIDE 19: USPORADANI NESTEJNE VELKYCH IONTU

Je-li velikost kationtu mensi nez velikost aniontu, méni se jejich vzajemny pomér
poloméru a vysledkem je zména tvaru koordinaéniho polyedru aniontu kolem
kationtu a rovnéz zména koordinaé€niho ¢isla kationtu.

Pokud ma koordinacni polyedr tvar krychle, anionty vytvari pro centralni kation
dutinu, ve které je ulozen s koordina¢nim Cislem 8. Tato osmi€etna (kubicka)
koordinace je vazana na urcité limitni hodnoty poméru poloméra kation — anion. Aby

byla 8-Cetna koordinace stabilni, musi byt tento pomér v intervalu 0,732 — 1.



Pro hodnoty poméru poloméru kationt — aniont mensi nez 0,732 je stabilngjsi 6-
Cetna koordinace, ve které lezi centralni kationt mezi 6 anionty, které tvofi svymi
stfedy oktaedr. Mluvime také o oktaedrické koordinaci. Limitnimi hodnotami pro
stabilni 6-Cetnou koordinaci je polomérl kationt — aniont 0,414 — 0,732.

Pfi hodnotach poméru polomért pod 0,414 je stabilni 4-Cetna koordinace. V této
koordinaci lezi centralni kationt ve stfedu pomysiného tetraedru aniontu. Bézné se
tato koordinace oznacuje jako tetraedricka. Limitni hodnoty pro tuto koordinaci jsou

0,225 - 0,414. Tetraedricka koordinace je typicka pro Si ve skupiné SiOa4 v silikatech.

SLIDE 20: CHEMICKE VAZBY

Chemicka vazba je interakce dvou nebo vice atom, ktera podmiriuje existenci
viceatomovych soustav. Za chemickou vazbu povaZujeme takovou interakci, ktera je
spojena s prestavbou elektronovych oball zu€astnénych atomu.

Dulezitou podminkou vzniku vazby je, aby nova soustava méla nizsi vnitfni energii
nez je soucet energii puvodné zucastnénych ¢astic. Chemickou vazbu je tfeba odlisit
od jinych druht interakci, jako jsou napf. mezimolekulové sily.

Elektrostatické sily (chemické vazby) se zpravidla rozdéluji do CtyF typu:

iontové, kovalentni, kovové a vodikovy mustek.

Toto rozdéleni je pouze ucelové, ve skute€nosti existuje fada rdznych pfechodu
mezi jednotlivymi typy. Typ vazby a jeji sila se Siroce odrazi na chemickych a
fyzikalnich vlastnostech latek. Napf. ¢im pevnéjSi vazba, tim vy$Si tvrdost, vyssi bod

tani a mensi koeficient teplotni roztaznosti celé struktury.

SLIDE 21: IONTOVA VAZBA

lontova vazba vznika, kdyz jeden nebo vice elektront valenéni sféry atomu piejde
do valenéni sféry jiného atomu tak, ze oba dosahnou konfigurace inertniho plynu.

Elektron uvolnény kationtem je vyuzit aniontem, za vzniku dvou iontl opa&ného
naboje, které se vzajemné pfitahuji. Tato pfitaZlivost mezi opaéné nabitymi ionty
dava vzniknout iontové (elektrostatické) vazbé. Vznik vazby je zalozen na vyméné
elektronu(t) kovového atomu (vnikne kationt) a nekovového atomu (vznikne aniont).

PFikladem je sodik a chlér pfi vzniku iontové vazby v NaCl. Schématicky
Znazornéno:

Na (1s? 2s? 2p® 3s!) > Na* (1s? 2s2 2pf) + e



Cl (1s? 2s? 2p°® 3s? 3p°®) + e > CI (1s? 2s? 2p°® 3s? 3p°)

Obecné maji iontové vazané krystaly stfedni hodnoty tvrdosti a hustoty, pomérné
vysoky bod tani a slabou elektrickou a tepelnou vodivost. JelikoZ elektrostaticky
naboj, tvorfici iontovou vazbu, je rovnomérné rozmistén mezi ionty, ma kationt
tendenci obklopit se tolika anionty, kolik se jich kolem vejde. To znamena, ze iontova

vazba neni smérova a symetrie vyslednych krystall je relativné vysoka.

SLIDE 22: KOVALENTNI VAZBA

Existuji-li dva atomy a kazdy z nich uvolni po jednom elektronu, vytvori
elektronovy par, ktery se stfidavé nachazi ve valenénich orbitalech obou atomda, a
tim oba dosahnou elektronové konfigurace vzacného plynu. PFiklad: atom chloru (Ne:
3s? 3p°®) a vznik molekuly Cla.

Pocet kovalentnich vazeb, které atom muze vytvofit, Ize stanovit podle poctu
elektron(, které atom pozaduje k dosazeni stabilni elektronové konfigurace. Napf.
uhlik ma ve valencéni sfére Ctyfi elektrony (He: 2s? 2p?), takze sdilenim ¢&tyr elektron(
muze dosahnout konfigurace neonu.

Kovalentni vazba, zaloZena na sdileni elektrond, je nejsilngjsi z chemickych
vazeb. Latky s touto vazbou se obecné vyznacuji slabou rozpustnosti, vysokou
stabilitou a vysokym bodem tani. Jsou nevodivé jak v pevném stavu, tak v roztoku.
Protoze elektrické sily tvofici vazbu jsou lokalizovany v blizkosti sdilenych elektrond,

vazba je vysoce smérova a vysledna symetrie latek byva relativné nizka.

SLIDE 23: STANOVENiI CHARAKTERU VAZEBNEHO MECHANISMU

Ve strukturach je béZznym jevem Castecné sdileni elektronového paru v iontové
vazbé a naopak kovalentné vazané atomy maji urcity elektrostaticky nabo;j.
Stanoveni relativniho poméru iontového a kovalentniho charakteru vazby je zaloZzeno
na polarizaCnich silach a polarizovatelnosti iontu.

Obecné plati: vazby mezi prvky prvni a sedmé skupiny periodické tabulky a mezi
prvky druhé a Sesté skupiny jsou pfevazné iontové. Prvky ze stfedu tabulky budou
mit vazby pfevazné kovalentni.

Zakladem pro procentuelni stanoveni iontového podilu ve vazbé je hodnota

elektronegativity prvku. Rozdily v hodnotach elektronegativity prvkd vyjadfuji iontovy



charakter vazby vzniklé mezi atomy. Rozdil elektronegativit = Xa - Xs, kde Xa je
elektronegativita prvku A vazaného s prvkem B, jehoz elektronegativita je Xs.

Zavislost iontového charakteru vazby na rozdilu elektronegativit Ize vyjadfrit i
graficky. NapF. u slou¢eniny NaF (elektronegativita Na = 0,9; F = 4,0) je vazba z 92 %
iontova. U TiC (elektronegativita Ti = 1,5; C = 2,5) je vazba iontova jen z asi 25 %.
Velmi dllezita vazba mezi Si - O ma z 50 % iontovy charakter, Al - O je iontova z 63
%.

SLIDE 24: KOVOVA VAZBA

Princip kovové vazby je zaloZen na pfedstavé kationu, které obsazuji uzlové body
strukturni mfizky a jejich valen¢ni elektrony se volné pohybuji strukturou ve formé
.elektronového mraku®. To dobfe vysvétluje vynikajici tepelnou a elektrickou vodivost
a také dalSi vlastnosti latek s pfevahou kovové vazby.

Pohyb volnych elektronl se ale Fidi pfisnymi kvantovymi pravidly. Elektrony jsou
rozdéleny do nékolika energetickych pasl a pouze nékteré z nich maiji energii, ktera
umoznuje volny pohyb elektronl po strukture. V zavislosti na mnozstvi elektront ve
vodivostnich pasech se odviji schopnost celé struktury prenaset teplo nebo elektricky
nabo;j.

Latky se tradicné déli na vodiCe, polovodice a izolatory. Ve vodi€ich se valenc¢ni
pas s elektrony prekryva s vodivostnim pasem, ktery umoznuje pohyb elektronl po
struktufe. V polovodi€ich a izolatorech je mezi valenénim pasem a vodivostnim
pasem energeticky skok — tzv. zakazany pas. U polovodicu je rozdil v energiich
zpravidla do 3 eV, u izolatoru je Sifka zakazaného pasu vétsi nez 3 eV.

Slouceniny s kovovou vazbou maji nizkou tvrdost, vysokou plasticitu, pevnost a

vodivost.

SLIDE 25: VAZBA VODIKOVYM MUSTKEM

Atom vodiku ma schopnost interakce se dvéma silné elektronegativnimi prvky a
vytvari mezi nimi jakési ,pfemosténi“ oznacované jako vazba vodikovym mustkem
nebo vodikova vazba.

NejcCastéji tato vazba vznika mezi vodikem binarnich slou€enin typu HX a HY, kde

X a jsou nejCastéji atomy kysliku, dusiku a fluéru.



V dvojatomovych slou€eninach s vodikem vznika dipdl s kladnym nabojem na
strané vodiku a takto polarizované molekuly se vzajemné pfitahuji opacné nabitymi
konci.

Tyto elektrostatické sily vysvétluje teorie molekulovych orbitaltl pfekryvanim
atomovych pz-orbitalt elektronegativniho atomu X a Y s s-orbitaly vodiku. Energie

vodikové vazby je asi 10-ti nasobné mensi, nez vazby kovalentni.

SLIDE 26: VAN DER WAALSOVA MEZIMOLEKULOVA SiLA

V nékterych molekulach maze vzniknout kladny a zaporny slaby naboj na
opacnych stranach. Tento dipél miaze vyvolat podobny efekt v okolnich molekulach a
vznikne mezimolekulova sila zaloZzena na interakci mezi opacné nabitymi konci
molekul.

Na rozdil od vodikové vazby zde nedochazi k pfestavbé atomovych orbitald.
Hlavni uplatnéni této van der Waalsovy mezimolekulové sily je na delSi vzdalenosti
v molekulovych strukturach. Pfikladem je jejich pfitomnost v grafitu, kde vazi

navzajem jednotlivé vrstvy kovalentné vazanych atomu uhliku.

SLIDE 27: CHEMICKE SLOZENI MINERALU

Povrch nasi planety je tvofen zemskou kudrou, ktera ma na pevniné primérnou
mocnost okolo 35 km, pod oceanem pouze okolo 10 km. Nasemu vyzkumu je
dostupna pouze svrchni Cast této vnéjsi slupky nasi planety a proto i chemické
slozeni této Casti nas bude nejvice zajimat. Zemska klra se sklada z nejruznéjsich
typl hornin a tyto horniny z jednotlivych minerald.

Chemickeé slozeni pfitomnych mineralt bude tedy zasadni pro vysledné slozeni
celé zemskeé klry. Z hlediska prvku je zemska kura sloZzena z osmi zakladnich: O
(46,6 hm.%); Si (27,7); Al (8,13); Fe (5,0); Ca (3,6); Na (2,8); K (2,6); Mg (2,1 hm.9%).

Obdobné bude i primérné zastoupeni prvku v mineralech skladajicich horniny
zemskeé kary.

Chemické slozeni mineralt vyjadifujeme vice ¢ méné schematickym vzorcem. K
vyjadfeni chemického slozeni mineralu se nejCastéji pouzivaji krystalochemické
(strukturni) vzorce. Existuje fada principu, jak ve vzorci kromé chemického slozeni

vyjadfit i zakladni rysy struktury.



Mgt AlIl04 je vzorec spinelu, kde horni indexy v hranatych zavorkach udavaji
koordinacni Cislo daného atomu

00,2 Nao,s Caz Mgs [Si7,2 Alo,s O22](OH)2 je vzorec edenitu, kde CtvereCek znamena
vakantni pozice ve struktufe a do hranatych zavorek se dava anionova c¢ast vzorce,
ktera tvofi zaklad struktury

Kx Nay Cai-(x+y) Al2-x+y) Si2+x+y) Os je obecnym vzorcem pro Zivce, ktery vyjadfuje

substitu¢ni zavislosti v celé skupiné mineralu.

SLIDE 28: ZMENY VE SLOZENi MINERALU

Témeér v kazdém mineralu najdeme odchylky od teoretického slozeni, které jsou
vysledkem substituce iontl nebo celych iontovych skupin za jiné, v ramci dané
struktury.

Faze (mineraly) se stejnou strukturou a rozdilnym chemickym sloZzenim
oznacujeme jako izostrukturni. Zameénu iontl ve struktufe oznacujeme jako
izomorfii nebo iontovou substituci, mluvime také o pevném roztoku izostrukturnich
minerall. Pevny roztok je takova struktura mineralu, ve které jsou jednotlivé

atomové pozice obsazovany dvéma a vice chemickymi prvky v rGzném poméru.

SLIDE 29: SUBSTITUCE V KRYSTALOVYCH STRUKTURACH

Vzajemna substituce prvkl ve strukturnich pozicich neni nahodilym jevem. Aby

k ni mohlo dojit, musi byt splnény nékteré zakladni predpoklady.

Tfi hlavni faktory umoznuijici substituci jsou:

O Srovnatelna velikost atomd nebo iontd vzajemné se substituujicich prvka.
Substituce je v zasadé mozna, pokud se iontovy polomér zastupujicich iontd nelisi
o vice jak 15%. Pokud se iontovy polomér obou prvku liSi o 15 — 30%, mize k
substituci dojit, ale za velmi omezenych podminek.

O Naboj iontd umozhiuje substituci. Nejjednodussi situace nastava pfi zastupovani
iontd se stejnou valenci — homovalentni substituce (Mg*? < Fe*?). Pokud se
zastupuji ionty s rznou valenci pfi tzv. heterovalentni substituci, musi byt
elektricka neutralita struktury zajisténa dalSim typem substituce. Na pfikladu zivcu
(Na*, Si*?) « (Ca*?, Al*3).



U Teplota pfi které dochazi k substituci je dalSim rozhodujicim faktorem. Obecné
plati, Ze za vySSich teplot jsou strukturni pozice diky teplotnim vibracim vétsi a tim
je jakakoliv substituce snazsi.

Mechanismus vzniku pevného roztoku mizeme rozdélit na tfi skupiny:

substituéni, intersticialni a vakantni

SLIDE 30: TYPY SUBSTITUCE V MINERALECH

Nejjednodussim pfikladem iontové substituce je prosta kationtova nebo
aniontova zaména (homovalentni substituce). V krystalu KCI muze byt K*
nahrazovano kationem Rb* nebo v téZe slouceniné mize byt Cl- nahrazovano
anionem Br-. V takovém pfipadé hovofime o kompletnim binarnim pevném roztoku.
Pfikladem jiného binarniho pevného roztoku je olivinova fada, kde jeden koncovy
¢len je forsterit Mg2SiO4 a postupnou substituci Fe*? za Mg*? se dostaneme k fayalitu
Fe2SiOa.

Pokud se zastupuiji ionty s riznou valenci pfi tzv. heterovalentni substituci, musi
byt elektricka neutralita struktury zajisténa dalSim typem substituce. Tento typ
substituce se zpravidla oznacuje jako parova substituce.

Mame-li slou¢eninu s obecnym vzorcem A*2 X2, mlze dochazet k substituci
kationu A*2 kationem B*3. Pro zachovani elektrické neutrality musi byt ve stejny
okamzik nahrazeno stejné mnozstvi A*? kationem C* podle schématu:

2A*2 < 1B* + 1C*

PFikladem muze byt pevny roztok v plagioklasové fadé mezi albitem NaAISiOs a
anortitem CaAl2Si2Os. Parovou substituci mizeme vyjadfit jako:

Na* + Si** < Ca*? + Al*3

Mezi atomy a ionty v kazdé struktufe existuji prostory, vakance nebo dutiny, tzv.
intersticialy. Je-li ion nebo atom umistén pravé v takové vakanci, mluvime o
intersticialni substituci nebo intersticialnim pevném roztoku. Rovnéz pfi tomto typu
substituce musi byt zachovana elektricka neutralita. Pfikladem muze byt struktura
berylu, v niz mizeme nalézt ,kanalové“ dutiny, do kterych mohou vstupovat
nejrizné;jsi kationy napf. podle schémat:

Si** < Be*? + 2R* nebo Si** « Al*3 + R*

SLIDE 31: EXSOLUCE



Exsoluce je proces, kdy se piivodné homogenni pevny roztok rozpada na dvé
(nebo vice) rozdilné krystalické faze bez ubytku nebo pfidani hmoty z nebo do
systému. Celkové slozZeni systému zlstava beze zmény. Pfikladem exsoluce muze
byt roztok oleje a octu. Po dodani energie (protfepani) se oddéli obé faze a vnikne
suspenze drobnych €astic octu a oleje.

Obecné muzeme predpokladat pevny roztok dvou mineralu s ionty A a B, které se
svou velikosti liSi o vice jak 25%.

NejCastéji se setkavame s exsoluci pfi ochlazovani. Exsolu¢ni lamely, které se
oddéluji z pavodné homogenni hmoty, byvaji krystalograficky orientovany.

DalSim typickym pfikladem jsou exsolu¢ni lamely albitu, které se oddélily z
puvodné K-zZivce. Bé€zné se tyto exsolu¢ni lamely oznacuji jako perthity a jejich

velikost maze byt v riznych fadech.

SLIDE 32: POLYMORFIE

Pokud chemicka latka (mineral) krystalizuje ve vice typech struktur (v zavislosti na
teploté a tlaku), oznacuje se tento jev jako polymorfie.

Jednotlivé strukturni typy polymorfni latky se oznacuji jako polymorfni
modifikace nebo polymorfy. Polymorfni modifikace se zpravidla oznacuji a, B, vy atd.,
pfiCemz o oznacuje polymorf stabilni pfi nejnizSich teplotach. Polymorfie chemickych
prvkld se oznacuje jako alotropie. Pfikladem alotropie je uhlik (polymorfni modifikace
grafit a diamant).

Duvody, pro€ jedna latka krystaluje ve vice typech struktur, jsou dany vniténi
energii jednotlivych struktur. Vnitfni energie se zvysuje v disledku rastu teploty a ma
za nasledek vysSi frekvenci teplotnich vibraci atomd. Podobny efekt mize vyvolat i

zvySovani tlaku, kdy dochazi ke zméné hustoty uspofadani ¢astic ve strukture.

SLIDE 33: TYPY POLYMORFNICH PREMEN

Pfi rekonstruktivni polymorfni preméné (ireverzibilni d&j) dochazi k rozsahlému
prfeusporadani struktury na jiny typ, pfi€emz dochazi k destrukci vazeb a vzniku
jinych, popf. se méni celé stavebni jednotky.

Cela pfeména vyzaduje znacné mnozstvi energie, probiha zpravidla zvolna a je

nevratna. Pfikladem mohou byt pfemény ve skupiné Al2SiOs. Jelikoz pfeména



probéhne pouze pfi vysoké aktivacni energii, vysokoteplotni modifikace zustavaji
Casto v metastabilnim stavu (pfi nizkych teplotach) desitky miliéon( let.

Pfi reversibilni polymorfni reakci dochazi pouze k prfesné definovanym
posunum nékterych stavebnich jednotek (nebo ¢astic) v ramci struktury. Mohou se
meénit vazebné uhly, pfipadné meziatomoveé vzdalenosti.

Potfebna aktivacni energie je mala, nedochazi k destrukci vazeb. Pfikladem

v v v

SLIDE 34: POLYTYPIE

Polytypii rozumime specialni pfipad polymorfie, kdy se jednotlivé polytypy liSi
pouze v kladu zcela identickych dvojrozmérnych vrstev. V zakladni bufice se méni
jediny parametr, zpravidla c.

Znaceni jednotlivych polytypd se provadi &islici a pismenem. Cislice oznaduje
kolikata vrstva po vychozi je v identické poloze a pismeno je symbolem symetrie.
Napf. u polytypu 4H znamena, Ze kazda Ctvrta vrstva se nachazi v identické pozici a

symetrie je hexagonaini.

Cviceni tématu 3: koordinace iont, modely struktur, hlavni strukturni typy, grafické
znazornéni chemického slozeni minerall



