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Krystalova chemie (chemicka krystalografie)

Krystalova chemie (krystalochemie, chemicka krystalografie) se
zabyva stavbou pevnych latek z hlediska chemickych zakonitosti. Je
podpurnou disciplinou pro fadu obort, napt. fyziku pevnych latek
nebo mineralogii.

Mineraly miZeme chapat jako chemické latky, jejichz slozeni se
zpravidla snazime zjistit. Chemické sloZeni minerali je jednou z jejich
zakladnich charakteristik a odvozuji se od ného fyzikalni vlastnosti.
Fyzikalni vlastnosti vSak nezavisi pouze na chemickém sloZeni, ale 1
na geometrickém usporadani atomi a ionu ve struktufe, na vazbé mezi
nimi a na celkovém uspofadani elektrostatickych sil ve strukture.
Krystalova chemie je obor, ktery nam umoznuje tyto zakonitosti
studovat.
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Zakladni stavebni Castice hmoty

v’ antiéti ,,atomisté méli predstavu, ze déleni latky do nekone¢na neni
mozné¢ a definovaly neyjmensi nedé€liteln€ ¢astice — atomy.

v’ potvrzeni této filosofické teorie piinesl az vyzkum z konce 19. stoleti.
Byla potvrzena existence atomu, ktery se dale sklada z elementarnich
castic — protonu, neutronu a elektronu.

v béhem 20. stoleti byla objevena fada dalSich ¢astic a s nimi
souvisejicich zakonitosti.

v" ve 30. letech byla piedpokladana a pozdéji objevena forma anti¢astic.
Castice a antiGastice predstavuji dvé zrcadlové &astice o stejné
hmotnosti, ale s opacnym elektrickym nabojem, momentem
magnetického pole a nékterych kvantovych €isel. Prvni objevenou
anticastici byl v roce 1932 pozitron — kladny elektron.
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Zakladni stavebni Castice hmoty

Elementarni ¢astice se tfidi podle fady kritérii. Velkou skupinu tvofi
tzv. hadrony, tj. ¢astice, které mezi sebou pusobi silnymi, jadernymi
silami. Hadrony jsou ¢astice sloZzené z kvarku, kterych se rozeznava
Sest—d, u, s, ¢, b, t (down, up, strange, charm, beauty, truth). Druhou
velkou skupinu tvoii leptony, které mezi sebou puisobi slabymi silami a
jsou povazovany za Castice bez jakékoliv struktury.

Z jiného pohledu se mohou castice délit podle hodnoty spinového
&isla. Castice, jejichZ spin lze vyjadiit polocelym &islem, jsou fermiony
a podiizuji se Pauliho principu, zatimco Castice s celoCiselnym spinem
jsou bosony a Pauliho principem se nefidi.

VétSina téchto Castic je nestabilnich a jejich Zivotnost se pocita
zpravidla v nanosekundach. O jejich existenci vime pouze nepiimo, na
zaklad¢ ucinkil na ostatni Castice.
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Atom a jeho stavba

Atom je nejmenSi ¢ast hmoty, kterd je schopna podrzet si charakteristiky
prvku. Sklada se z velmi malych €astic, které tvori jednak atomovy obal
a oznacuji se jako elektrony a jednak jadro atomu a oznacuji se jako nukleony.

Jelikoz je atom v zdkladnim stavu elektricky neutralni, musi byt poCet protonu
s jednotkovym kladnym ndbojem stejny, jako pocet elektront s jednotkovym
zapornym nabojem.

Prevazna vétSina hmotnosti atom je soustiedéna do jeho jadra, protoze
hmotnost elektronu je pouha 1/1837 hmotnosti protonu. Ackoliv jsou
elektrony 1 jadro velmi malé, diky velmi rychlému pohybu elektront kolem
jadra, je vysledny rozmér atomu az 100 tisickrat vétsi nez je rozmér jadra.
Velikost atomu je takova, Ze ho muzeme zaznamenat pomoci maximalniho
zvétSeni na transmisnim elektronovém mikroskopu - jako ptiklad uved’'me
atom vodiku, ktery ma polomér 0,46 A (tj. 10-1° m) nebo atom cesia s
polomérem 2,72 A. Pro srovnani uved’me, Ze lidské oko je schopno rozlisit
zrnka o velikosti 0,07 mm a pod optickym mikroskopem miizeme za idedlnich
podminek rozeznavat predméty o rozméru rovném poloving vinové délky
pouzitého svétla, tj. néco kolem 2.10-7 m.
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Hmotnost atomu, Avogadrova konstanta

Atom je hmotna Castice a s jeho hmotnosti uzce souvisi atomova hmotnostni
konstanta m,, ktera je definovana jako 1/12 klidové hmotnosti nuklidu uhliku
12.C. Od této konstanty se odvozuji veSkeré relativni atomové hmotnosti prvka
A, a relativni molekulové hmotnosti molekul A7..

Kli¢em ke stanoveni hmotnosti a velikosti atomu je Avogadrova konstanta
(N, = 6,022 . 10 mol!). Jeji hodnota odpovida jednomu molu, tj.tolika
atomim, kolik jich obsahuje nuklid uhliku !2.C o hmotnosti 0,012 kg.

Rozmér Avogadrovy konstanty l1ze ukazat na nékolika prikladech. Budeme-li
kapku vody o objemu 1 mm? odpafovat rychlosti milion molekul za sekundu,
vydrzi nam tato ¢innost asi milion let.

Nalijeme-li do svétového oceanu (objem oceant je asi 101> 1) jeden litr
oznacenych molekul vody, nalezneme po dikladném promichani v kazdém
litru 30 miliard naSich molekul.
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Jadro atomu |

Jadro atomu se sklada z nukleont — protonti a neutronu. Kazdy proton
nese jednotkovy pozitivni ndboj, neutron je elektricky neutralni. Mezi
obéma Casticemi se uplatnuji obrovskeé pritazlivé sily na kratkeé
vzdalenosti.

Pf1 vzniku atomového jadra z protonil a neutrontl se uvolnuje vazebna
energie jadra. Tento proces probihd napf. ve Slunci. Jadro atomu je
rovnéz charakterizovano specifickou vazebnou energii, tj, energii
pfipadajici na jeden nukleon. Velikost této energie je zavisla na
hmotnostnim Cisle A. Nejvyssi hodnoty energie nukleonti (8,7 MeV)
maji stabilni jadra v oblasti triady Fe.

V¢étsina stabilnich jader obsahuje sudy pocet ¢astic. Néktera jadra maji
tzv. ,,magicky‘ pocet Castic (2, 4, 20, 28, 50, 82, 126) a vyznacuji se
zvySenou specifickou vazebnou energii. U lehkych prvkii jsou stabilni
jadra se stejnym poctem protontl a neutronu, t€zsi prvky maji zpravidla
vySsi pocet neutront vzhledem k poctu protont.
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Jadro atomu 11

Zakladni rozdil mezi atomy jednotlivych prvku spociva v elektrickém naboji
jadra. Pozitivni naboj odpovida poctu protont a tento pocet je roven poctu
elektronu (v elektricky neutralnim atomu) a oznacuje se jako atomové
(protonové) cislo Z. Soucet protonu a neutrontl udava charakteristickou
hmotnost - hmotnostni cislo atomu A daného prvku. Prvek, slozeny z atomu,

které se vyznacuji stejnym atomovym a hmotnostnim ¢islem, se oznacuje jako
nuklid.

Castice prvku se stejnym atomovym, ale odli§nym hmotnostnim &islem
(s rozdilnym poctem neutrontl) se oznacuji jako izotopy. Izotopy jednoho
prvku maji stejné chemické a velmi podobné fyzikalni vlastnosti. Jako priklad
uved’'me kyslik, ktery ma osm protonu (Z = 8) a muze existovat ve forme tii
izotopu:

O %0 obsahuje 8 neutront (nejbéznéjsi izotop kysliku)

O 70 obsahuje 9 neutront

O 180 obsahuje 10 neutront
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Radioaktivita

Jadra atomu jsou Casto nestabilni Gtvary, které se mohou samovolné
nebo plsobenim vngjSich sil ménit. Samovolny rozpad atomovych
jader s nevyhodnym pomérem neutronti a protont se projevuje jako
prirodni radioaktivita. Tento proces je doprovazen zarenim alfa
(heliova jadra) , beta (svazek elektronti nebo pozitronli) a gama
(kratkovinné zarenti).

Rychlost rozpadu jadra atomu je pro dany prvek konstantni a neni
ovlivnéna vnéjSim prostiedim. Radioaktivni rozpad je definovan
poctem jader, kterad se rozpadnou za urcity ¢asovy usek. Pro dany
prvek je zakladni charakteristikou rozpadova konstanta.

Meéritkem stability radioaktivniho prvku je doba 1, za kterou se
rozpadne praveé polovina jader (polocas rozpadu). Polocasy rozpadu
jader radioaktivnich prvku se pohybuji od zlomku vtefin az po desitky
milionu let.

4/27/2006




Atomovy obal

Atomovy obal je objemem nejrozsahlejsi ¢ast atomu, ale

z hlediska hmotnosti atomu zcela zanedbatelna. Z hlediska
interakci mezi atomy a nasledné pravidelného uspotradani
castic v prostoru ma atomovy obal naprosto
nezastupitelnou ulohu. Pro pochopeni a vysvétleni
souvisejicich jevi bylo v prubéhu let vytvoreno nékolik
modell atomu.
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Bohruv model atomu

Prvni akceptovatelny obraz atomu
predlozil v roce 1913 Niels Bohr.
Odvodil, ze se elektrony
jednotlivych prvku vyskytuji na /
specifickych energetickych /
hladinach v rtizné vzdalenosti od |
jadra. Predpokladal, ze pokud \

elektron absorbuje energii, piejde \

do vyssi energetické hladiny a
pokud energii ztrati klesne do nizsi
energeticke hladiny. Byl vyvozen
zaver, ze se elektrony vyskytuji
pouze na diskrétnich
(kvantovanych) hladinach.
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Bohruv model atomu

Pro energii emitovaného zareni plati vztah
E=hc/A
kde E je energie, c rychlost svétla, h Plancova konstanta a A vinova

délka emitovaného zareni.

V chemickych prvcich s vice nez jednim elektronem jsou elektrony
rozttidény do slupek ozna¢enych n (n = 1, n = 2,...), kde n je hlavni
kvantové Cislo. Jednotlivé slupky se oznacuji K, L, M, atd.

0 n=oo

n=4(N)
n = 3(M)

Excited states/

n=2(L)

Relative E levels
Y
for hydrogen atom

Ground state
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Schrodingeruv model atomu

Ackoliv Bohriiv model atomu ziskal Siroké uznani, nedokdze vysvétlit fadu

VVVVVV

V roce 1923 fyzik Louis-Victor de Broglie demonstroval, ze elektrony kromé
svych vlastnosti ¢asticovych, maji i vlastnosti odpovidajici vinam. Vinovou
délku Castice s hmotnosti m a rychlosti v, 1ze vyjadrit:

A=h/my,
kde 4 je Plancova konstanta.

Narozdil od makroskopickych téles, u kterych jsou jejich vinové vlastnosti
zanedbatelné, je nemozné presné lokalizovat elektrony s vinovymi vlastnostmi
v urCitém prostoru. Tato pfedstava, vyjadiena principem neurcitosti, byla
uvedena Wernerem Heisenbergem. Podle ného nemuize byt pohyb elektront
kolem jadra dostatecné popsan pomoci kruhového ani eliptického orbitalu.
Plati, Ze ¢im presnéji stanovime polohu ¢astice v prostoru, tim vétsi chyby se
dopoustime ve stanoveni hybnosti a naopak. Fyzikalni jevy v mikrosystémech
je tedy mozné popsat pouze s urcitou pravdépodobnosti.
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Schrodingeruv model atomu

V roce 1926 uvedl novy atomovy model Erwin Schrédinger a vyjadiil
ho jako vlnovou rovnici. V této rovnici je elektron popsan vinovou
funkci a teoreticky model je zaloZen na kvantovych vlastnostech
energie, tzn. vychazi z teorie kvantové mechaniky. Schrodingerova
rovnice vyjadiuje pravdépodobnost ptitomnosti elektronu v dany cas
na daném misté vzhledem k hmotnosti a potencialni energii ¢astice

v tomtéz Case a miste.

Schrédingerovu rovnici lze vyjadiit napf.:

V2y + (87°m/h?)(E-V)y = 0,
kdy vyraz V2y souvisi s pravdépodobnosti vyskytu elektronu v
prostoru.
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Atomove orbitaly

Pro stanoveni pozice elektronl v prostoru je potfeba znat vinovou funkci, ktera
je urcena tfemi kvantovymi Cisly - hlavni kvantové €islo n, vedlejsi kvantové
Cislo / a magnetické kvantové Cislo m. Jsou jimi definovany tzv. atomové
orbitaly.

Hlavni kvantové Cislo (n) je funkci vzdalenosti elektronu od jadra.
Pravdépodobnost ptritomnosti elektronu ve vzdalenosti » od jadra je dana tzv.

radialni ¢asti vinové funkce : 4nr2y?.
Pro s - orbital atomu vodiku plati nasledujici obrazek.

|
|

Probability of finding
electron (4= r2 y2)

To

I
|
I
|
I
I
|
I
I
|
|
|
I
|

O ——
Distance from the nucleus (r) 15
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Atomovée orbitaly

Hlavni kvantové Cislo odrazi efektivni
polomér elektronového orbitalu a
muZe nabyvat pouze pozitivnich
celych hodnot od 1 do nekonecna.
Zaroven se zde charakterizuji
energeticke hladiny (vrstvy) v atomu.
Cim vy$$i hodnota n, tim vyssi je
energeticka uroven odpovidajici
hladiny. Podobné jako v Bohrové
modelu n» = 1 definuje K hladinu,

n = 2 definuje L hladinu atd. Hodnota
n urcuje také umisténi prvku

v fadcich periodické tabulky.
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Atomovée orbitaly

Vedlejsi kvantové Cislo (/) je definovano tzv. thlovou ¢asti vinové funkce a
urCuje obecny tvar oblasti, ve které se elektron pohybuje (urCuje tvar orbitalu)
a zaroven urcity stupen jeho energie. Pro danou energetickou hladinu muze /
nabyvat hodnot 0, 1, 2, ... n - 1. Napft. pro K hladinu (n = 1) je jedind mozna
hodnota / = 0; pro n = 2 muze byt hodnota /=0 a 1.

Pro oznaceni / hodnoty se pouzivaji pismena podle tohoto klice: /=0 (s); /=1
(p); /=2 (d); [ =3 (f). Tvar s - orbitalu je ptiblizné kulovy, dalsi orbitaly maji
komplikovanéjsi tvary. Pti oznaCovani podslupek se pouziva Cislo n ve spojeni
s oznacenim tvaru orbitalu (napf. 2s je oznaceni podslupky v druhé hladiné s
[=0).

RozlozZeni jednotlivych orbitalll v prostoru je ureno radidlni a thlovou casti
vlnové funkce. Kvantova Cisla n a / udavaji pocet uzlovych ploch, na kterych
vlnova funkce méni znaménko a pravdépodobnost vyskytu elektronu je zde
nulova.
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Atomove orbitaly

Tvary atomovych orbitalii definované vedlejSim kvantovym ¢islem / pro
vodikovy atom.

(b)

d2 — ¥?
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Atomovée orbitaly

Magnetické kvantové Cislo (m) vymezuje orientaci a tvar kazdého typu
orbitalu. Ma celoCiselnou hodnotu v rozmezi hodnot -/ az +/. Je-1i [ = 0, je
dovolena jedina hodnota m = 0; tim se mini, Ze podslupka s ma pouze jeden
orbital.

K uvedenym tfem kvantovym ¢islim, kterd jsou nezbytna k feSeni vinové
elektronu v prostoru. JelikoZ jsou jen dvé moznosti, jak muze elektron rotovat,
nabyva toto Cislo hodnot +1/2 a -1/2. Otacejici se elektron se chova jako
magnet a mize vyrabét magnetickée pole.

Ruizné sméry rotace se v textu nebo na obrazcich obvykle znaéi Sipkami T
nebo V. Dva elektrony sparované ve stejném orbitalu maji smér otaceni
navzajem opacny - jejich magneticky moment se tak rusi, zatimco skutecny
celkovy magneticky moment je vysledkem pritomnosti nesparovanych
elektrontl ve vnéjSich orbitalech.
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Spinovy pohyb elektronu na atomovém orbitalu, jehoz vysledkem je smér
magnetického pole H.
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Pauliho vyluCovaci princip

Existuji jista omezeni v hodnotdch kvantovych Cisel, kterd jsou definovana
Pauliho vyluCovacim principem. Podle tohoto principu nemohou v atomu
existovat dva elektrony, jejichz kvantova cisla budou stejna. Toto pravidlo
omezuje pocet elektront v daném orbitalu na dva, s opaénym spinovym
kvantovym Cislem — takova dvojice se pak oznacuje jako pdrové elektrony.
Maximalni pocet elektront v jednotlivych vrstvach je 2n?. Maximalni pocty
jsou pro jednotlivé vrstvy nasledujici: K — 2 elektrony, L — 8 elekronti, M — 18

elektronu a N — 32 elektronu.

Maximum
Shell and Main Number of Number
Energy Levels (n) Energy Sublevels Orbitals of Electrons
K(n=1) 1s  (/=0) 11 2 2
L(n=2) 2s (I=0) 1 2
20 (I=1) 3} 4 6} 8
M (n = 3) 3s (I =0) 1 2
3p (I=1) 3¢ 9 6t 18
3d (/=2 5 10
N (n = 4) 4s (= 0) 1 2
4p (I=1) 3 6
4d (=2 g 18 10 32
4f  (I=13) 7 14
O(n=5) 55 (I =0) i 2
50 (I=1) 3 6 "
5d (I=2) 5[ 18 1o 90
_Bf (I=23) 7 14
P(n = 6) 6s (/=0 1 2
6p (I=1) 3 6f 72*
6d (I=2) 5 10
4/27/2006 i 7 7s (=0) i 2 om 21
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Vystavbovy princip

Jako vystavbovy princip se oznacuje
mySleny postup obsazovani atomu
do jednotlivych atomovych orbitalt
podle jejich rostouci energie

v souladu s Pauliho vyluCovacim
principem a to az do okamziku, kdy
je vyrovnan kladny ndboj jadra. Tim
ziskame elektronovou konfiguraci
dan¢ho atomu. Symbolika pouzivana
pro vyjadieni elektronové
konfigurace atomu je takova, Ze
symbol kazdého orbitalu ma
exponent, ktery oznaCuje pocet
elektronu pritomnych v orbitalu.

Symbolika pro atom kiemiku
(Z =14) je 1s? 2s? 2p°® 3s? 3p°.
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Hundovo pravidlo

Pravidla pro obsazovani elektronti do orbitalt

s degenerovanou energetickou hladinou plati Hundovo
pravidlo. V atomu v zakladnim stavu obsazuji elektrony
degenerované orbitaly tak, ze dfive neZ zaCnou vznikat
paroveé elektrony, je co nejvice orbitaltl obsazeno jednim
elektronem. Neparové elektrony v degenerovaném orbitalu
maji souhlasny spin, protoZe v tomto pripadé je energie
jejich vzajemné interakce nejvyhodné;si.
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Rozdéleni prvku podle elektronoveé konfigurace

Periodicka tabulka prvku je organizovana tak, Ze vertikalni sloupce obsahuji
atomy, v jejichz vnéjsi slupce je stejny pocet elektronu, ktery odpovida
fimskému ¢islu sloupce. Napft. prvky v prvnim sloupci 1 (Z =1, 3, 11, 19, 37,
55, 87) maji ve valencnim s-orbitalu pouze jeden elektron.

Horizontalni fady, Cislované 1, 2, .. 7, jsou ekvivalentni slupkam K, L, M, ... .
V poradi zleva doprava je vnéjsi slupka (valencni sféra) postupné zapliovana,
pocinaje s - orbitalem a dale p - orbital atd. Atomy se Z =21 - 30 (4. fada),

7, =39 -48 (5.tada) a Z = 57 - 80 (6. fada) jsou oznaCovany jako prechodné
(tranzitni) prvky, protoze orbitalové elektrony, pfitomné od vapniku (Z = 20)
v nadbytku, zaplnuji vnitini slupky.

Vzacné plyny jsou atomy, které maji ve vSech orbitalech Uplny pocet
elektronil.

Nepiechodné prvky jsou atomy, které maji vnitini orbitaly beze zbytku
zaplnéné a obsazuji se pouze s- a p-orbitaly n-té vrstvy. Konfigurace vnéjSich
vrstev je pak od (ns)! po (ns)?(np)>. Atomy se zaplnénymi s orbitaly se
oznacuji jako s-prvky, atomy se zaplnénymi p orbitaly jako p-prvky. Chemické
vlastnosti téchto prvku je fizeno snahou odevzdat, ptijmout nebo sdilet
elektrony tak, aby jejich elektronova konfigurace dosahla konfigurace
nejblizsiho vzacného plynu.
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Rozdéleni prvku podle elektronoveé konfigurace

Piechodné prvky jsou atomy, které maji po urCitou n-tou vrstvu
obsazené s-orbitaly a od vrstvy n-1 obsazuji 1 d-orbitaly. Celkem jsou
Ctyfi fady prechodnych prvki, které obsazuji 3d (prvni prvek Sc), 4d
(Y), 5d (La) a 6d (Ac) orbitaly.

Vnitiné piechodné prvky jsou atomy, které maji tii od jadra
nejvzdaleng)si vrstvy zcela obsazené a obsazuji f-orbitaly vrstvy n-2.
Obsazuji se orbitaly 4f (lantanoidy) a 5f (aktinoidy).

Z uvedenych skute¢nosti vyplyva, Ze periodicka tabulka dobre
postihuje zakladni chemické vlastnosti prvku, které jsou zavislé
piredevsim na vnéjSich (valen¢nich) elektronech. Pravé tyto elektrony
jsou dostupné pro chemické vazby. Vysledkem podobnosti
chemického charakteru (diky podobnosti vnéjsi elektronové
konfigurace) je podobnost chovani prvku, které pak muzeme nalézt
v podobnych krystalografickych pozicich riznych mineral.
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Iony , vnik 1onu

VétSinu prvku periodické tabulky lze rozdélit do dvou skupin: jedny maji
tendenci odevzdat elektron a druhé€ naopak jsou schopny elektron pfijmout. Ty
prvky, které elektron daruji se oznacuji jako kovy a ty, které elektron pfijimaji,
jako nekovy.

Pokud atom odevzda jeden nebo vice elektront, vznika kation, pokud jeden
nebo vice elektronll pfijme, vznikne anion podle schématu:

X -e— X

atom atom

X +e — X

atom atom
Aby mohli podobné procesy probihat, je zapotirebi urcité mnoZzstvi energie.
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Ionizacni energie

Energie, potfebna k uvolnéni nejslabéji vazaného elektronu z neutralniho
atomu v plynném stavu, je oznaCovana jako prvni ionizacni energie. Jeji
hodnota vyjadiuje, jakou silou ptitahuje jadro neutralniho atomu elektron

v Castecné zaplnéném orbitalu. Hodnota ioniza¢ni energie vzrusta s atomovym
Cislem v ramci kazdé¢ periody. Tento vzrist odpovida postupnému zapliovani
elektronovych orbitalll a vyjadiuje odpor atomu vici ztraté elektronu

z orbitalu, ktery je kompletné zaplnén. Nejvyssi hodnoty najdeme u vzacnych
plynt (He, Ne, Ar, Kr, Xe), naopak nejnizsi hodnoty prvni ioniza¢ni energie
maji alkalické kovy (Li, Na, K, Rb) - elektronova konfigurace inertnich plynu
je tedy mnohem stabilné€jsi nez konfigurace alkalickych kovu.

Druha ioniza¢ni energie (resp. treti atd.) vyjadiuje energii potfebnou k vyjmuti
dalsiho elektronu z atomového obalu. Je mnohem vyssi nez hodnota prvni
ionizaéni energie. Cim méné elektronti ma dany atom nebo ion, tim vét$i musi
byt energie potfebna k odtrzeni dalSiho elektronu. Vzhledem k témto vysokym
energetickym bariéram, maji prvky v chemickych reakcich tendenci ztracet
pouze elektrony z valencni vrstvy.
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Ionizacni energie

Prvky v prvnim sloupci Periods and orbitals

(Li, Na, K, ...) snadno 1 2 3 4 5
ztraceji jeden valencéni .
elektron. Vysledkem je
vznik jednomocného
kationu Li*, Na* atd.
Prvky druhého sloupce II
(Be, Mg, Ca, ...) maji
hodnoty ionizacnich
energii, které umoznuji
vznik dvojmocnych
kationtl Be*2, Mg*? atd.
Nckteré prvky se
vyskytuji ve vice
mocenstvich (oxida¢nich
stavech). Napf. Fe muize o | | | 1 | | | |
ﬁgurovatjako Fe*2 nebo 0 5 10 15 20 25 30 35 40
jako vice oxidované Fe™3.

2p 3s 3p 4s 3d 4p bs

First ionization potential (eV)

Atomic number
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Elektronova afinita

Ioniza¢ni energie charakterizuje miru snadnosti, resp. nesnadnosti
tvorby kationu. Elektronova afinita charakterizuje energii, ktera je
spjata s tvorbou anionu. Je to energie uvolnéna pti vzniku anionu

z atomu v plynném stavu. Obecné maji vysokou elekronovou afinitu
atomy s elektronovou konfiguraci s?p°, které pii pfijeti elektronu
dosahnou stabilni konfigurace n¢kterého ze vzacnych plyni.
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Elektronegativita

Podle ionizacni energie 1ze usuzovat na chemické vlastnosti prvku, coz Linus
Pauling rozpracoval v pojmu elektronegativita. Je to vlastné mira schopnosti
atomu pritahovat elektrony do své vnéjsi slupky. Tato schopnost se oznacuje
bezrozmérnym Cislem, které se vypocte z vazebné sily mezi atomy v molekule.
Prvky s nizkou elektronegativitou jsou darci elektronu, zatimco prvky

s vysokou hodnotou elektronegativity jsou prijemci elektronu.

Obecné lze fici, ze vazebna sila (vazebna energie) mezi jadrem a prvnim
valenCnim elektronem prvku (v dané grup¢) klesa se stoupajicim objemem
atomu; vEtsi atomy poutaji své valencni elektrony mnohem slabéji nez atomy
mensi.

Pojem elektronegativity slouzi k odhadu typu vazby mezi dvéma rozdilnymi
atomy. Prvky s velmi rozdilnymi hodnotami elektronegativity maji tendenci
vytvaret pifevazné ionové vazby, zatimco prvky s podobnou elektronegativitou
tvori vazby prevazné kovalentni.
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Atomovy a ionovy polomer

Absolutni velikost atomu a iontl se g
tézko definuje, protoze jejich
experimentalni méteni je velmi obtizné.
Atomovy polomér se definuje jako
polomér maximalni hustoty naboje
vné¢jsi orbitalové slupky atomu. |
Efektivni polomér atomu nebo ionu ﬁi’{m_){
vSak zavisi na typu a poc¢tu okolnich

atomu nebo ionu a na naboji atomu

nebo ionu. 3

V krystalech, kde jsou navzajem |
vazany stejn€ atomy, lze polomér |
jednotlivych atomi predpokladat jako

jednu polovinu vazebné délky. G
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Atomovy a ionovy polomer

V ionovych krystalech, které se skldadaji z opacné nabitych iont, je vzajemna
vzdalenost sou¢tem ionovych poloméri kationtu a aniontu. Tato vzdalenost je
urcena elektrostatickymi silami. Mezi dvéma opacné€ nabitymi iony existuji
pritazlivé elektrostatické sily, které jsou pfimo imérné soucinu jejich naboju a
nepfimo umérné Ctverci vzdalenosti stiedll iont. To se uvadi jako Coulombuv
zakon:

F=k[(q") (q)/d],
kde F’je pfitazliva sila mezi opacné nabitymi ionty, g~ a g~ jsou naboje iontl,
d je vzdalenost mezi nimi a k je konstanta imérnosti. Silu lze také vyjadrit
pomoci energie E.
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Atomovy a ionovy polomer

Pokud je ionovy polomér jednoho z ionu zndm z predchozich experimenti
nebo méfeni, 1ze ziskat i polomér dalSiho ionu. Naptiklad zname-li polomér
02 v Sestidetné koordinaci (1,4 A), polomé&ry ostatnich kation@ které jsou
ionové vazany s kyslikem ziskdme ode¢tenim hodnoty 1,4 A od zméFené
vazebné délky kation - kyslik. Ionovy polomér kazdého ionu vSak nemusi byt
staly a mize se ménit od struktury ke struktuie. To byva zpravidla zptisobeno
zménou typu vazby nebo zménou koordina¢niho Cisla (pocCet Castic

v nejblizSim okoli ionu).

Byla stanovena zavislost poloméru nékterych iont na koordina¢nim cCisle
(Shannon Prewitt, 1969). Napft. ionovy polomér O-2 v zavislosti na
koordinaénim &isle se pohybuje od 1,35 A pro 2-&etnou koordinaci aZ po
1,45 A pro 8-Cetnou koordinaci. V této souvislosti se ¢asto pouziva termin
efektivni ionovy polomér, protoze uvadéna data byla ziskana z velkého
mnozstvi presné proméfenych struktur a dobie charakterizuji skuteCné
vzdalenosti.
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Atomovy a ionovy polomer

Rovnéz pro kationy plati
vztah mezi ionovym
polomérem a
koordina¢nim cislem -
napi. polomér iontu K*
muze byt 1,38 A (6-Cetna
koordinace), 1,51 A
(8-Cetna koordinace) a
1,59 A (10-etna
koordinace).
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Atomovy a ionovy polomer

Porovname-li polomér atomu prvku v zdkladnim stavu s polomérem
ionu tohoto prvku zjistime, Ze ionovy polomér kationu je znacné
mensi. To je zpusobeno ztratou valencnich elektronti pii vzniku
kationu. Na druhé stran¢ anion, jelikoz elektrony ptijima, ma hodnotu
ionoveého poloméru vyssi nez atom prvku v zdkladnim stavu.
Pravidelné zmény v ionovém poloméru se odrazeji i v usporadani
prvkil v periodické tabulce. Pro prvky jednoho sloupce vzriista ionovy
polomér se vzrustem atomoveého Cisla. Napt. ve sloupci Il je neymensi
ion Be*2 (0,16 A - 0,45 A podle koordinace), zatimco nejvétsi rozméry
ma posledni prvek Ba™ (1,35 - 1,61 A podle koordinace).
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Atomovy a ionovy polomer

Pro kationy se stejnou elektronovou strukturou klesa ionovy polomér se
vzrustem naboje. Vezmeme-li napr. kovové prvky 3. periody v 6-Cetné
koordinaci, je polomér Na* 1,02 A a polomér P> 0,38 A.

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

Pfi kolisani rozméru atomu a iont jako funkce koordinacniho Cisla a typu
vazby, mohou existovat i vyznamné zmény ve tvaru n€kterych atomu Ci iont.
Velky pocet okolnich iont (vySsi koordinacni ¢islo viz dale) dava moznost
centralnimu ionu se vice ,,roztahnout*. Nékteré deformace tvaru mohou
doprovazet zvétSeni ionu - tento efekt je obecné oznaCovan jako polarizace a
ma velky vyznam v krystalovych strukturach. Pokud je tvar a rozmér silné
ovlivnén strukturou okoli, fikdme Ze ion ma vysokou polaritu. Obecné patii
mezi snadno polarizovatelné velké jednomocné anionty.
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Koordinace 1ontu

Pokud opacné nabité iony tvori krystalovou strukturu, ve které prevazuji
elektrostatické vazebné sily, kazdy ion ma tendenci obklopit se tolika iony
opacného znaménka, kolik dovoli prostor. Jsou-li atomy vazany jednoduchymi
elektrostatickymi silami, mizeme jejich tvar chapat jako ptiblizné kulovy.
Koordinujici se iony jsou seskupeny kolem centralniho ionu tak, ze jejich stred
lezi ve vrcholech mySleného koordina¢niho polyedru. Ve stabilni krystalové
struktufe lezi kazdy kation v pfiblizném stfedu koordina¢niho polyedru
aniontu.
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Koordinac¢ni ¢islo

Pocet anionu v koordina¢nim polyedru udava koordinacni ¢islo kationu a

s ohledem na dany anion je urceno jeho relativni velikosti. Stejné tak si
muzeme predstavit aniony umisténé ve stfedu koordinacnich polyedru, které
jsou tvoreny kationy.

Celkovy pocet iontl vSech druht ve stabilni ionové struktufe musi byt takovy,
ze krystal je navenek elektricky neutralni. Jinak feCeno celkovy pocet
negativnich a pozitivnich naboju si je roven.

Kazdy ion v krystalu ovliviiuje v ur¢itém rozsahu jin€ iony; nejsilnéjsi vazby
existuji mezi nejbliz§imi iony. Rikdme, Ze tvoii prvni koordinaéni slupku.
Geometrické usporadani této slupky (a koordinacni €islo) je funkci relativni
velikosti koordinacnich ionu. Jelikoz efektivni polomér iontl neni konstantni a
zavisi na rfad¢ faktorl, nelze v realné strukture povazovat atomy a iony za
stabilni tvary s konstantnimi poloméry. Proto v neznadmych strukturach
pozivame piiblizné hodnoty velikosti Castic pro urceni piibliznych
meziatomovych vzdalenosti.
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Usporadani ionu v prostoru

Pokusime-li se usporadat v prostoru iony stejné velikosti co mozna nejtésnéji,
dojdeme pouze k dvéma moznostem, jak maximalné vyuzit prostor. V obou
pripadech je kazdy ion v kontaktu s dvanacti dalSimi (koordinacni Cislo 12).
Vybrany ion je obklopena Sesti iony, které lezi v téze roviné. Mezi iony lze
rozlisit dva typy dutin (B a C) podle orientace jejich trojuhelnikového tvaru.
Pokud je druha vrstva nejtésnéji usporadanych iont polozena nad dutiny B a
treti vrstvu uloZzime nad druhou tak, Ze iony spocivaji v dutinach druhé vrstvy
nad iony A vrstvy prvni, ziskdme sekvenci ABA, ktera muze byt dale
rozSifovana dalSimi vrstvami za vzniku usporfadani ABABAB..., coZ se bézné
oznacCuje jako nejtésnéjsi hexagonalni usporadani ionu (zkratka hcp).
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Usporadani ionu v prostoru

Pokud vybereme pfi kladu tieti vrstvy dutiny lezici nad dutinami C prvni
vrstvy, vytvori se trojvrstevna sekvence ABCABC..., ktera se oznacuje jako
nejtésnéjsi kubické usporadani iont (znaceni ccp).
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Pomér 1ionovych poloméru

Relativni velikost iontl se obecné vyjadiuje jako pomér poloméru
R, : Ry, kde R, je polomér kationu a Ry, je polomér anionu. Jako
piiklad uved’'me halit:

R, =102A R, =181A
Ry, :R. =1,02/1,81=0,56

Pokud jsou dva iony stejného rozméru, poméer je 1.
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Tvary koordinaCnich polyedru

Pf1 prostorovém usporadani stejné velkych iont je pomér jejich
poloméru kation - anion roven 1. Koordinac¢ni ¢islo je 12 a koordinacni
polyedr ma tvar dvanactisténu.
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Tvary koordinaCnich polyedru

Pokud predpokladame koordinaCni polyedr ve tvaru krychle, ve kterém se
aniony dotykaji navzajem a rovnéZ i centralni kation, 1ze vypocitat limitni
hodnotu poméru polomért pro koordinacni ¢islo 8. Ozna¢me polomér aniontu
jako jednotkovy potom minimalni polomér kationtu je 0,732. Pro kubickou
(8-Cetnou) koordinaci je vypocteny stabilni pomér polomért kation - anion
mezi 0,732 a 1.

| |
r |
| |
e— V2—>
(1 +x)%=(1)2 + (V/2)2

l+x =vV1+2=1732
x=0.732
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Tvary koordinaCnich polyedru

Pro hodnoty poméru polomérti kation - anion mensi nez 0,732 je stabilnéjsi
6-Cetna (oktaedrickd) koordinace, ve které lezi centralni kation mezi 6 aniony,
které tvori svymi stfedy oktaedr. V pripadé oktaedrické koordinace je dolni
limit stability pomér 0,414. Jinak feceno oktaedricka koordinace je stabilni,
pokud je pomér polomért mezi 0,732 a 0,414. Piikladem této koordinace jsou
napt. Na a Cl v halitu.

chD
I

(1+x)2=(1)2 + (1)
l+x= \/f= 1.414
x=0414
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Tvary koordinaCnich polyedru

Pti hodnotach poméru poloméru pod 0,414 neni 6-Cetnd koordinace tak
stabilni jako 4-Cetnad koordinace. V této koordinaci lezi centralni kation ve
sttedu pomyslného tetraedru aniont. Bézné se tato koordinace oznacuje jako
tetraedrickd. Vypoctem opét muzeme stanovit dolni mez stability této
koordinace - vysledkem je hodnota poméru poloméru 0,225, tzn. ze 4-Cetna
koordinace je stabilni v rozpéti poméru poloméra 0,414 az 0,225. Tetraedricka
koordinace je typicka pro Si ve skupin€ SiO, v silikatech.
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Tvary koordinaCnich polyedru

Trojuhelnikova koordinace je 3-Cetna koordinace s poméry poloméru kationt -
aniont mezi 0,225 a 0,155. Je bézna napt'. u skupin CO, a BO,.

Linearni nebo 2-Cetna koordinace je v iontovych krystalech pomérné vzacna.
Pfikladem je uranylova skupina UO,*2.

cos 30° =

% _ %
cos 30° 0.8660

thax= = 0.56774

2x = 05774 — 0.50 = 0.0774
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Tvary koordinaCnich polyedru

Existuji také 5-, 7-, 9- a 10-Cetné koordinace, které jsou mozné v komplexnich
strukturach, kde aniony nejsou v nejtésnéjSim usporadani. Koordinacni
polyedry nejsou v téchto pripadech pravidelna geometricka télesa.

Na zakladé experimentalniho urCovani struktur lze tvrdit, ze koordinacni
polyedry jsou vétSinou deformovany. V zavislosti na vice ¢i méné
polarizovaném kationu nebo anionu dochdzi k vétSimu ¢i mensimu odchylkam
od teoretickych hodnot ionovych polomért. Pokud vazba ve struktuie neni
pirevazné ionova, nelze s jistotou pouzit poméru ionovych poloméru k urCeni
koordinace.

Piikladem mohou byt skupiny SiO, a SiF, kdy pom¢&r ionovych poloméru je
prakticky totozny, presto jsou koordinace Si riizné.
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Paulingova pravidla

Kazdy ion ma ve strukture vliv na okolni iony - jsou pfitahovany, pokud maji
opacné naboje, nebo odpuzovany, pokud maji stejné naboje.
» Kazdy ion ma i tendenci se v ramci struktury seskupovat a to tak, Ze kationy

jsou co mozna nejdal od sebe s ohledem na koordinaci aniont a vysledkem je
elektricka neutralita.

» Pokud kationy sdili anion mezi sebou, jsou od sebe tak daleko jak jen je to
mozné. Pokud je kation obklopen koordinaénim polyedrem, jsou tyto polyedry
navzajem propojeny rohy, hranami nebo plochami.

» Koordina¢ni polyedry kation maji tendenci vzajemn¢ sdilet co mozna
nejmensi pocet aniont, takze sdileni tfi a vice anionll je pomérné vzacné.
Vztahy mezi kationy a aniony v ionovych strukturach definuji Paulingova
pravidla.
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Vazebneé sily a vazby

Sily, které vazou Castice (atomy, iony, molekuly) v krystalickych latkach, maji
prevazné elektricky charakter, sily magnetické se uplatiuji jen zanedbatelné.
Chemicka vazba je interakce dvou nebo vice atomil, ktera podminuje existenci
viceatomovych soustav. Typ vazby a jeji sila se Siroce odrazi na chemickych a
fyzikalnich vlastnostech latek. Napft. ¢im pevnéjsi vazba, tim vySsi tvrdost,
vySSi bod tani a mensi koeficient teplotni roztaznosti celé struktury.
Elektrostatické sily (chemické vazby) se zpravidla rozdé€luji do péti typu:
ionové, kovalentni, kovové, van der Waalsovy a vazba vodikovym mustkem.
Toto rozdéleni je pouze ucelové, ve skuteCnosti existuje fada riznych
prechodll mezi jednotlivymi typy. Napf. vazebné sily propojujici kiemik a
kyslik ve strukture kiemene vykazuji ptiblizné€ stejné mnozstvi ionového a
kovalentniho charakteru vazby.
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Vznik vazby

Pti vzniku chemické vazby dochazi ke zménam v potencialnich a
kinetickych energiich elektronu. DilezZitou podminkou vzniku vazby
je, aby nova soustava méla nizsi vnitini energii nez je soucet energii
plivodné zucastnénych ¢astic. Pevnost vzniklé vazby je
charakterizovana vazebnou energii, kterou musime vynaloZit na rozbiti
vazby. DalSi charakteristikou je délka vazby, ktera uvadi vzdalenost
mezi jadry zacastnénych atomu. Zpravidla rozhodujici charakteristikou
vazby je jeji typ.
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Tonova vazba

Odhad chemické aktivity prvkl ve vztahu k obsazovani vnéjSich orbitalt
valenCnimi elektrony se odviji od skuteCnosti, Ze kazdy atom ma silnou
tendenci dosahnout elektronové konfigurace nejblizsiho vzacného plynu.
Vzacné plyny (helium, argon, krypton, xenon) maji valen¢ni orbitaly
kompletné zaplnéné elektrony a jsou inertni.

Ionova vazba vznika, kdyz jeden nebo vice elektronti valencni sféry atomu
prejde do valencni sféry jiného atomu tak, Ze oba dosahnou konfigurace
inertniho plynu. Napfiklad sodik s jednim valencnim elektronem ma tendenci
odevzdat tento elektron a jako jednomocny kation tak dosahnout elektronové
konfigurace neonu. Naopak atom chloru zase potiebuje k dosazeni elektronové
konfigurace argonu ptijmout jeden elektron. Schématicky znazornéno:

Na (1s? 2s? 2p°® 3s!) = Na* (1s? 252 2p®) + e
CI (152 2s? 2p° 352 3p°) + e > CI- (1s? 252 2p°® 352 3p°)
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Tonova vazba

Elektron uvolnény sodikem je vyuzit chlorem, za vzniku dvou ionu
opa¢ného naboje, které se vzajemné pritahuji. Tato pfitazlivost mezi
opacné nabitymi iony dava vzniknout ionoveé (elektrostatické) vazbe.
Vznik vazby je zaloZen na vymeéné elektronu(ll) kovového atomu
(vnikne kation) a nekovového atomu (vznikne anion).

Obecné maji ionoveé vazané krystaly stfedni hodnoty tvrdosti a hustoty,
pomérné vysoky bod tani a slabou elektrickou a tepelnou vodivost.
JelikozZ elektrostaticky naboj, tvofici ionovou vazbu, je rovnomérné
rozmistén mezi iony, ma kation tendenci obklopit se tolika aniony,
kolik se jich kolem vejde. To znamena, Ze iontova vazba neni smérova
a symetrie vyslednych krystali je relativné vysoka.

Sila ionove vazby zavisi na vzdalenosti stfedl ionl a na jejich naboji.
Vazba tvorfena vicemocnymi iony je silnéjsi.
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Tonova vazba
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Tonova vazba

Idealizovany dvojrozmérny model ionové struktury
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Kovalentni vazba

Jednotlivy atom chloru s nekompletnim valen¢nim orbitalem je velmi
reaktivni. Zpravidla se v jeho okoli naléza jiny atom chloru a tak kdyz kazdy
z nich uvolni po jednom elektronu, vytvofi elektronovy par, ktery se nachazi
ve valencnich orbitalech obou atomu a tim oba dosahnou elektronové
konfigurace vzacného plynu. Vysledkem tohoto sdileni elektront je pevna
vazba mezi atomy chloru a vznik molekuly Cl,.

Pocet kovalentnich vazeb, které atom muze vytvorit, 1ze stanovit podle poctu
elektroni, které atom pozaduje k dosazeni stabilni elektronové konfigurace.
Napf. uhlik ma ve valencni sféfe Ctyti elektrony, takze sdilenim Ctyt elektront
muze dosahnout konfigurace neonu.

Sdileni elektronti - kovalentni vazba - je nejsilnéjsi z chemickych vazeb. Latky
s touto vazbou se obecné vyznacuji nerozpustnosti, vysokou stabilitou a
vysokym bodem tani. Jsou nevodivé jak v pevném stavu, tak v roztoku.
Protoze elektrické sily tvorici vazbu jsou lokalizovany v blizkosti sdilenych
elektrontl, vazba je vysoce smérova a vysledna symetrie latek je relativné
nizka.
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Kovalentni vazba

Prvky ve stiedu periodické tabulky se dvéma az ¢tyimi elektrony ve valen¢nim
orbitalu, mohou tvofit az Ctyfi kovalentni vazby s okolnimi atomy. Mohou tak
vznikat velmi stabilni skupiny, které se dale spojuji do komplext (napf. Si, C).
Kovalentni atomovy polomér je meziatomova vzdalenost v kovalentné
vazanych strukturach. Jeho velikost je priblizné€ rovna aritmetickému praoméru

meziatomovée vzdalenosti kovového prvku. Je-li vzdalenost C-C v diamantu
1,54 A a kovovy kifemik ma vzdalenost Si-Si 2,34 A, pak v SiC bude

vzdalenost 1,94 A.

Schematickd distribuce elektront mezi dvéma kovalentné vazanymi atomy.
Schematické prekryvani atomovych orbital uhliku ve struktufe diamantu.
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Stanoveni charakteru vazebného mechanismu

V ionové vazbé miize dochazet k ¢asteCnému sdileni elektronového paru a
naopak kovalentn¢ vazané atomy mohou mit urcity elektrostaticky naboj.
Stanoveni relativniho poméru ionového a kovalentniho charakteru vazby je
zaloZeno na polarizaCnich silach a polarizovatelnosti ionu.

Vazby mezi prvka prvni a sedmé skupiny periodické tabulky a mezi prvky
druhé a Sesté skupiny jsou prevazné ionové. Prvky ze stfedu tabulky budou mit
vazby prevazné kovalentni.

Zakladem pro procentuelni stanoveni iontového podilu ve vazbé€ je hodnota
elektronegativity prvku. Prvky s nizkou elektronegativitou jsou darci
elektronu, prvky s vysokou elektronegativitou jsou piijemci. Rozdily

v hodnotach elektronegativity prvku vyjadiuji ionovy charakter vazby vzniklé
mezi atomy. Vyjadiuje se to jako X, - Xg, kde X, je elektronegativita prvku A
vazaného s prvkem B, jehoz elektronegativita je X;. Linus Pauling vyjadril
rovnici pro stanoveni ionového charakteru jednoduché vazby takto:

mnozstvi ionového charakteru = 1 - ¢-1/4(Xa-Xb)
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Stanoveni charakteru vazebného mechanismu

Celou zavislost l1ze vyjadrit i graficky. Napf. u slou¢eniny NaF
(elektronegativita Na = 0,9; F = 4,0) je vazba z 92% ionova. U TiC
(elektronegativita Ti = 1,5; C = 2,5) je vazba ionova jen z asi 25%. Velmi

dulezita vazba mezi Si - O ma z 50% ionovy charakter, Al - O je ionova z 63%

a B - O pouze ze 44%.
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Vazba kovova

Vlastnosti kovu se vyrazné lisi od vlastnosti soli, takze je velmi
pravdépodobné, ze vazebny mechanismus je zcela odlisSny. PfedevSim jejich
velmi dobra tepelna a elektricka vodivost predpokladaji snadny pohyb
elektronti strukturou. Elektrony jsou v kovové struktuie velmi slabé vazany -
1ze tedy fici, Ze strukturni jednotka kovu se sklada z atomovych jader spolu s
nevalenCnimi orbitaly a z agregatu elektrického naboje ve formé ,,mraku‘
valenCnich elektroni. Mnoho z téchto elektronti nema zadny vztah k jadru a
muze se volné pohybovat po struktuie bez poSkozeni vazeb.
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Vazba kovova

Pritazlivé sily mezi jadry atomu, jejich zaplnénymi orbitaly a mrakem
negativné nabitych elektront udrzuji celistvost struktury. Slouceniny s
kovovou vazbou maji nizkou tvrdost, vysokou plasticitu, pevnost a
vodivost.
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Vazba van der Waalsova

Molekuly jako N,, O, a Cl, tvori molekulové latky bez ohledu na fakt, ze
vSechny valencni orbitaly jsou obsazeny nevazebnymi elektrony nebo pouzity
v kovalentni vazbé¢ tvorici dimer.

Budeme-li napt. ochlazovat plyn Cl, az na -102°C jednotlivé molekuly
zaujmou priblizné stacionarni stav a mezi nimi vzniknou velmi slabé vazebné
sily. I v neutralni molekule Cl, muze vzniknout na jedné jeji strané maly
kladny naboj a na stran¢ druhé odpovidajici naboj zaporny. Tento slaby dipdl
muze vyvolat podobny efekt v okolnich atomech, takze cela molekulova
struktura bude spojena timto slabym dipdlovym efektem. Hlavni uplatnéni této
vazby je na delsi vzdalenosti v molekulovych strukturach.




Vazba van der Waalsova

Pfi tvorbé krystall takovych molekul jsou ¢astice usporadany negativnimi a
pozitivnimi poly proti sobé. Tyto slabé vazby, které vazi molekuly a strukturni
jednotky malym zbytkovym ndbojem na povrchu se oznacuji jako van der
Waalsovy sily. Jsou to nejslabsi vazebné sily, které v minerdlech definuji smér
Stépnosti nebo nizké tvrdosti. Prikladem je jejich pritomnost v grafitu, kde vazi
navzajem jednotlivé vrstvy kovalentné vazanych atomu uhliku.

van der
Waals bonds

.
4/27/2006 % 62




Vazba vodikovym mustkem

Polarni molekuly mohou vytvaret krystalové struktury diky
pritazlivosti mezi opacné nabitymi konci molekul. Vodikovy mustek
(vodikova vazba) je elektrostaticka vazba mezi pozitivné nabitym
vodikovym iontem a negativné nabitym iontem kysliku nebo dusiku.
Prikladem muZe byt vznik takové vazby mezi molekulami vody (ledu).
Obecné je tento typ vazby pevnéjsi neZ je vazba van der Waalsova.
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