Studijni opory — krystalova chemie

Studijni opory k predmétu Mineralogie |

VSeobecna mineralogie, ¢ast II1.
podzimni semestr, rozsah vyuky 3/0

vypracoval: Vaclav Vavra

Zakladni orientace v textu:

cervené jsou oznaceny dulezité zakladni definice
modrfe jsou znacené dopliujici informace

zelen¢ jsou znaceny zakladni anglické terminy

obrazky a doplnujici informace najdete na: http://mineralogie.sci.muni.cz

3. Krystalova chemie (chemicka krystalografie)

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

Mineraly mizeme chépat jako chemické latky, jejichZ slozeni se zpravidla snazime zjistit.
Chemické sloZeni minerali je jednou z jejich zékladnich charakteristik a odvozuje se od n¢ho
fada fyzikalnich vlastnosti. Tyto vlastnosti vSak nezavisi pouze na chemickém slozeni, ale i na
geometrickém uspofadani atoml a iontl ve struktufe, na vazbé mezi nimi a na celkovém
usporadani elektrostatickych sil. Krystalovd chemie je obor, ktery ndm umoziuje tyto

zakonitosti studovat.

3.1 Zakladni stavebni ¢astice hmoty

Predstavy o slozeni hmoty vznikaly od pocatku samotné lidské existence, kdy ¢loveék zacal
mit potiebu poznavani. Jiz anti¢ti ,,atomisté” méli predstavu, ze déleni latky do nekonecna
neni mozné a definovali nejmensi nedélitelné Castice — atomy. Potvrzeni této filosofické teorie
pfinesl az vyzkum z konce 19. stoleti. Byla potvrzena existence atomu, ktery se dale sklada
z ,,elementarnich* ¢astic — protonu, neutronu a elektronu.

Kromé téchto jmenovanych ¢astic, byla béhem 20. stoleti objevena tada dalSich castic a
s nimi souvisejicich zékonitosti. Ve 30. letech byla predikovdna a pozdéji objevena forma
anti¢astic. Castice a anti¢astice predstavuji dvé zrcadlové astice o stejné hmotnosti, lisici se

opacnym elektrickym nabojem, momentem magnetického pole a nékterymi kvantovymi ¢isly.
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Prvni objevenou anticastici byl v roce 1932 pozitron — kladny elektron. Pti srazkach Castic a
anticastic dochazi k tzv. anihilaci ¢astic za vzniku gama zafeni, jehoz energie odpovida
celkové hmotnosti obou ¢astic. Je znam 1 opacny proces, kdy se foton v blizkosti atomu
pifeméni na elektron — pozitronovy par.

Dosud objevené ,.elementarni ¢astice se tiidi podle jejich vlastnosti na dvé velké skupiny.

Prvni skupinou jsou skute¢né elementarni ¢astice oznaCované jako leptony a druhou tvofi

¢astice s vnitini strukturou, oznacované jako hadrony.

3.1.1 Leptony

Leptony jsou elementarni ¢astice v pravém slova smyslu, protoZze nemaji vnitini strukturu.
Jejich spinové ¢islo je 2. Maji bud’ zdporny elementarni naboj (elektron, mion, tauon) nebo
jsou bez naboje (elektonové neutrino, mionické neutrino a tauonické neutrino). Krom¢ tauonu
je jejich hmotnost pouhym zlomkem atomové hmotnostni jednotky m,

Interakce leptont se fidi zdkonem zachovani leptonového ¢isla L, kdy pied a po interakci
musi byt leptonové Cislo shodné. Hodnota leptonového ¢isla pro leptony je +1, pro
antileptony -1, pro ostatni ¢astice 0. Leptony na sebe plisobi pouze slabymi interakcemi.

3.1.2. Hadrony

Hadrony jsou ¢astice s vlastni strukturou, které na sebe piisobi silnymi interakcemi. Téchto
¢astic je znamo asi 200 a podle své struktura se déli na dvé skupiny:

e mezony maji nulovy nebo celociselny spin

e baryony maji spin % nebo %
Nejleh¢imi baryony jsou proton a neutron (1,007 m,, resp. 1,008 m,). Spole¢né se Casto
oznacuji jako nukleony.

Baryony t€z8i nez nukleony maji souhrnné oznaceni hyperony. VSechny interakce baryont se
fidi zakonem zachovani baryonového ¢isla B (+1 pro baryony, -1 pro antibaryony a 0 pro
mezony a leptony). Kromé protonu a antiprotonu jsou vSechny hadrony nestalé. Volny
neutron se rozpada na proton, elektron a elektronové antineutrino za 930s. Vnitini strukturu
hadronu tvofi kvarky.

krystalova chemie — crystal chemistry elektron — electron

atom - atom proton — proton

3.2 Atom a jeho stavba

Atom je nejmens$i ¢ast hmoty, kterd je schopna podrzet si vSechny charakteristiky prvku.
Atom sklada se z castic, které tvoii jednak atomovy obal a oznacuji se jako elektrony a jednak
jadro atomu a ty se oznacuji jako nukleony (protony a neutrony). Jelikoz je atom celkové
elektricky neutrdlni, musi byt pocet protonii s jednotkovym kladnym ndbojem stejny, jako

pocet nositelt jednotkového zaporného ndboje, tedy elektronli v atomovém obalu.
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Pfevazna vétSina hmotnosti atom je soustiedéna do jeho jadra, protoZze hmotnost elektronu je
pouhd 1/1837 hmotnosti protonu. Ackoliv jsou elektrony i jadro velmi malé, diky velmi
rychlému pohybu elektronii kolem jéadra, je vysledny rozmér celého atomu az 100 tisickrat
vétsi neZ je rozmér jadra.

Velikost atomu je takova, ze ho miiZzeme zaznamenat pomoci maximalniho zvétSeni na
transmisnim elektronovém mikroskopu. Piikladem muze byt atom vodiku, ktery méa polomér
0,46 A (tj. 10"° m) nebo atom cesia s polomé&rem 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
ideédlnich podminek rozeznavat predméty o rozméru, ktery odpovida poloviné vinové délky
pouzitého svétla, tj. kolem 2.107 m.

Atom je hmotné Céstice a s jeho hmotnosti tizce souvisi atomova hmotnostni konstanta m,,
Atomova hmotnostni konstanta je definovana jako 1/12 klidové hmotnosti nuklidu uhliku
2.

Od této konstanty se odvozuji veSkeré relativni atomové hmotnosti prvki A, a relativni

molekulové hmotnosti molekul M. Zna¢ny vyznam pro stanoveni hmotnosti a velikosti

atom{l méa Avogadrova konstanta (Na = 6,022 . 10** mol™).

3.2.1 Jadro atomu

Jadro atomu se skladd z nukleonli (protonli a neutrontl). Kazdy proton nese jednotkovy
pozitivni ndboj, neutron je elektricky neutralni. Mezi obéma casticemi se uplatiiuji pfitazlivé
sily kratkého dosahu. Tyto sily vyménného charakteru jsou zprostiedkovany mezony a
kvarky. Protony a neutrony miizeme povazovat za dva kvantové stavy téze Castice —
nukleonu.
Pocet protonti v jadie se oznaCuje jako protonové ¢islo Z, pocet neutronti v jadie udava
neutronové ¢islo N. Soucet obou cisel Z+N udava pocet vSech castic v jadie — nukleonové
Cislo A.
Pojem nuklid definuje soubor identickych atomd, jejichZ jadra maji identické sloZeni.
Atomu s identickym jadrem (nuklidi) je dnes zndmo okolo dvou tisic, ztoho jen 266
stabilnich.
Izotopy jsou nuklidy se stejnym protonovym c¢islem, ale liici se v poctu neutront.
Izotopy jednoho prvku maji stejné chemické a velmi podobné fyzikalni vlastnosti. Jako
ptiklad uved’me kyslik, ktery méa osm protoni (Z = 8) a miiZe existovat ve formé tii izotopl:

o 'O obsahuje 8 neutronii (nejb&zn&jsi izotop kysliku)

e 0 obsahuje 9 neutronii

o '®0 obsahuje 10 neutronti
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Izobary jsou nuklidy, které maji stejné nukleonové a riizné protonové &islo, napt. “°Ar, *K a
“Ca.

3.2.1.1 Stavba atomového jadra

Stavebni ¢astice jadra jsou sméstndny na velmi malém prostoru a tak mezi kladné¢ nabitymi
protony pusobi zna¢né odpudivé sily. V ptirodé vSak najdeme fadu atomt se stabilnimi jadry
a proto musi existovat mezi nukleony mnohem siln€j$i interakce, které udrzuji jadra
pohromadég. Podstatou téchto jadernych sil je vyména gluoni mezi dvéma kvarky sousedicich
nukleont. Jaderné sily maji velmi maly dosah omezeny pouze na oblast jadra (10> m) a
jejich sila nezavisi na typu nukleontl, mezi kterymi k vyméné dochézi. Doba interakce jaderné
sily je velmi kratka (10 s). Polomér jadra atomii je definovan pravé dosahem jadernych sil.

Nukleony maji stejné jako elektrony spin rovny "2. Pti pohybu v silovém poli se fidi Pauliho
principem, takZe dvé ¢astice nemohou byt ve stejném kvantovém stavu. Uspotadani nukleoni
v jadfe vysvétluje hladinovy model jadra, podle kterého zapliuji nukleony nejdiive hladiny

s nizsi energii. Pro protony a neutrony existuji v jadie samostatné soustavy energetickych
hladin.

Porovname-li hmotnost jadra urcitého prvku se souctem hmotnosti piislusného poctu
izolovanych protonti a neutrond, zjistime, Ze hmotnost jadra je niz8i o tzv. hmotnostni tibytek.
Tento hmotnostni rozdil 1ze vyjadiit pomoci energie, ktera se oznacuje jako vazebna energie
jadra. Castdji se uziva stiedni vazebna energie, kdy je proveden piepodet na jeden nukleon.
Velikost stiedni vazebné energie je zavisla na hmotnostnim ¢isle A. Nejvyssi hodnoty energie

nukleont (8,7 MeV) maji stabilni jadra v oblasti triady Fe.

Vétsina stabilnich jader obsahuje sudy pocet ¢astic. Néktera jadra maji tzv. ,,magicky* pocet
¢astic (2, 4, 20, 28, 50, 82, 126) a vyznacuji se zvySenou stfedni vazebnou energii.

Ackoliv se bézn¢€ pouziva pojem polomér atomového jadra, kulovy tvar maji pouze
nektera jadra s magickym poctem protontl 1 neutrontii. VéEtsina jader ma tvar protahlého
elipsoidu, nekteré jadra jsou dokonce zplostela.

3.2.1.2 Radioaktivita

Vyjma 266 stabilnich nuklidil jsou ostatni jadra nestabilni a samovoln¢ se preméiuji na
jiny nuklid. To, zda bude dané¢ jadro stabilni nebo radioaktivni, je dano pomérem mezi poctem
neutrond a protont (N/Z). U stabilnich lehkych jader je tento pomé&r roven jedné, u t€z8ich
jader se tento pomér zvétSuje, pocet neutronti piesahuje pocet protont. Pokud jadro nema
optimalni pomér N/Z, je jadro radioaktivni a samovoln¢ se preménuje, nejcasteji na jiné jadro
a malou &astici: X = (A1, Z))Y + (A,, Z,)&astice. Kazda takova pfeména je doprovazena
uvolnénim energie za ptedpokladu, Ze plivodni jadro melo vétsi klidovou hmotnost, nez je
soucet klidovych hmotnosti produktti pfemény. Ve vznikajicim jadie Y mlze ¢ast pfeménoveé

energie ziistat ve form¢ excitacni energie. Pii nasledné deexcitaci se uvolni y zareni.
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Smérem ke stabilité se jadra posunuji tfemi typy radioaktivnich premén:
e premény typu a (emise nukleondl, emise jader, samovolné $tépeni)
e pifemény typu B (a elektronovy zachyt)
e emise typu y (a vnitini konverze).
Radioaktivni pfeména zplisobuje ubytek radioaktivnich atomi v ¢ase. Za dostatecn¢ kratky

casovy interval dojde k pfeméné konstantniho poctu radioaktivnich nuklidi: dN/dt = AN, kde
N je pocet jader v Case t. Symbol A je pFeménova konstanta (s_l) charakteristickd pro dany

nuklid. Je-li % = 10 znamena to, ze se za vtefinu preméni 1/1000 z celkového poctu
radioaktivnich atomti. Z jiného pohledu vlastné¢ definuje pravdépodobnost piremény
radioaktivniho atomu za ¢asovou jednotku. Pravdépodobnost pfemény neni zavisla na teploté
a tlaku.
Rychlost pfemény radioaktivniho nuklidu se definuje jako ubytek poctu radioaktivnich atomu
v Case a veli¢ina se oznacuje jako aktivita A = dN/dt nebo A = AN (s-l). BéZné pouZivanou
jednotkou je Becquerel (Bq) — jedna pfeména za sekundu. Mérnd aktivita se vztahuje
k hmotnosti, objemu nebo latkovému mnozstvi.
Meéfitkem stability radioaktivniho prvku je doba t, za kterou se rozpadne pravé polovina jader.
Tato doba se oznacuje jako polocas pfemény (polocas rozpadu). Muze byt definovan jako
Casovy usek, béhem nc¢hoz se plivodni aktivita snizi na polovinu. PoloCas pfemény a
rozpadova konstanta jsou v nasledujicim vztahu:
t=1n2/A = 0,6932/A

Polocasy pfemény jader radioaktivnich prvkii se pohybuji od zlomkl vtefin (212P0) azZ po
desitky miliénti let (* Th).
Ptirodni radioaktivni prvky lze zatadit do tfi rozpadovych fad (obrazek 32-8):

e uran-radiova (238U - 206Pb)

e thoriova (232Th — 208Pb)

., 236 207
e uran-aktiniova (- U - Pb)

3.2.2 Atomovy obal

Atomovy obal je ¢ast atomu objemem nejrozsahlejsi, ale z hlediska celkové hmotnosti zcela
zanedbatelnd. S ohledem na interakce mezi atomy a nasledné uspofddani atomid a iontl
v prostoru ma atomovy obal naprosto nezastupitelnou ulohu. Pro pochopeni a vysvétleni

interakci mezi atomy bylo v priab&hu let vytvoreno n€kolik atomovych modeli.
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3.2.2.1 Bohruv model atomu

Prvni Siroce uznavany obraz atomu ptedlozil v roce 1913 Niels Bohr. Bohr odvodil, Ze se
elektrony jednotlivych prvka vyskytuji na specifickych energetickych hladinach v rizné
vzdalenosti od jadra. Predpokladal, ze pokud elektron absorbuje energii, piejde do vyssi
energetické hladiny a pokud energii ztrati, klesne do nizsi energetické hladiny. Byl vyvozen
zaver, ze se elektrony vyskytuji pouze na diskrétnich (kvantovanych) hladinéch.
Schematicky lze Bohriiv model vyjadfit jako mnozinu elektronti obihajicich kolem jadra na
urcitych energetickych hladinéch.
V chemickych prvcich s vice nez jednim elektronem v obalu jsou elektrony roztfidény do
slupek oznacenych n (n =1, n = 2,...), kde n je hlavni kvantové ¢islo. Odpovidajici slupky se
Casto oznacuji K, L, M, atd. podle Bohrova modelu.
3.2.2.2 Schroédingeriv model atomu
Ackoliv Bohriiv model atomu ziskal Siroké uznani, nedokaze vysvétlit fadu jevi. Hlavni
Vroce 1923 fyzik Louis-Victor de Broglie demonstroval, Ze elektrony krom¢ svych
casticovych vlastnosti, maji 1 vlastnosti odpovidajici vindm. VInovou délku ¢astice
s hmotnosti m a rychlosti v, Ize vyjadfit:

A=h/mv,
kde h je Plancova konstanta.
Na rozdil od makroskopickych téles, u kterych jsou vlnové vlastnosti zanedbatelné, je
nemozné elektrony s vlnovymi vlastnostmi v uréitém prostoru presné¢ lokalizovat. Tato
piedstava, vyjadiena principem neurcitosti, byla uvedena Wernerem Heisenbergem. Podle
n¢ho nemlze byt pohyb elektroni kolem jadra dostateéné popsan pomoci kruhového ani
eliptického orbitalu. ZjednodusSené¢ plati, ze ¢im ptesnéji stanovime polohu ¢astice v prostoru,
tim vétsi chyby se dopustime ve stanoveni hybnosti a naopak. Fyzikalni jevy
v mikrosystémech je tedy mozné popsat pouze s urcitou pravdépodobnosti.
Vroce 1926 uvedl novy atomovy model Erwin Schrodinger a vyjadiil ho jako vInovou
rovnici. V této rovnici je elektron popsan vlnovou funkci a teoreticky model je zalozen na
kvantovych vlastnostech energie tzn., vychazi z teorie kvantové mechaniky.
Schrédingerova rovnice vyjadiuje pravdépodobnost pfitomnosti elektronu v dany c¢as na

daném misté vzhledem k hmotnosti a potencidlni energii ¢astice v tomtéZ Case a misté.
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3.2.2.3 Stavba atomového obalu

Pro stanoveni pozice elektrond v prostoru je potieba znat vinové funkce, které jsou urceny
ttemi kvantovymi Cisly - hlavni kvantové Cislo n, vedlejsi kvantové Cislo | a magnetické
kvantové ¢islo m. Jsou jimi definovany tzv. atomové orbitaly.

Hlavni kvantové ¢islo (n) je funkci vzdalenosti elektronu od jadra. Hlavni kvantové Eislo
odrazi efektivni polomér elektronového orbitalu a miize nabyvat pouze pozitivnich celych
hodnot od 1 do nekone&na. Zarovet charakterizuje energetické hladiny (vrstvy) v atomu. Cim
vyss$i hodnota n, tim vyssi energetickd troven 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.

Vedlejsi kvantové Cislo (1) uruje obecny tvar oblasti, ve které se elektron pohybuje (urcuje
tvar orbitalu) a zaroven urcity stupenl jeho energie. Pro danou energetickou hladinu muze 1
nabyvat hodnot 0, 1, 2, ... n - 1. Napft. pro K hladinu (n = 1) je jedina mozna hodnota I = 0;
pro n =2 miiZze byt hodnotal=0a 1.

Pro oznaceni 1 hodnoty se pouzivaji pismena podle tohoto klice: 1=0 (s); 1=1 (p); 1 =2 (d);

1 =3 (f). Tvar s-orbitalu je ptiblizné kulovy, dalsi orbitaly maji komplikovangjsi tvar. Pii
oznacovani podslupek se pouziva Cislo n ve spojeni s oznacenim tvaru orbitalu (napt. 2s je
oznaceni podslupky v druh¢ hladiné s 1 = 0).

Magnetické kvantové Cislo (m) pfispiva k vymezeni orientace a tvaru kazdého typu orbitalu.
Ma celoc€iselnou hodnotu v rozmezi hodnot -1 az +1. Je-li 1 = 0, je dovolena jedina hodnota m
= 0; tim se mini, Ze podslupka s ma pouze jeden orbital.

K uvedenym tfem kvantovym Cisliim, kterd jsou nezbytna k feSeni vlnové rovnice, piibyva
jesté Ctvrté — spinové kvantové Cislo. To definuje smér rotace elektronu v prostoru. Jelikoz
jsou jen dvé moznosti, jak mlze elektron rotovat, nabyva toto ¢islo hodnot +1/2 a -1/2.

Otacejici se elektron se chova jako magnet a miize tak vyrabét magnetické pole.

Riizné sméry rotace se v textu nebo na obrazcich obvykle zna¢i Sipkami T nebo J. Dva
elektrony sparované ve stejném orbitalu maji smér otaceni navzdjem opacny - jejich
magneticky moment se tak rusi, zatimco skutecny celkovy magneticky moment zavisi na
poctu nesparovanych elektronti ve vnéjsich orbitalech.

3.2.2.4 Pauliho vylucovaci princip

Existuji jistd omezeni v hodnotach kvantovych cisel, kterych mize elektron nabyvat. Tato
omezeni jsou definovana Pauliho vylu¢ovacim principem.
Pauliho princip fika, Ze v atomu nemohou existovat dva elektrony, jejichz kvantova ¢isla by

byla vSechna stejna.
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Toto pravidlo omezuje pocet elektroni v daném orbitalu na dva sopaénym spinovym
kvantovym cislem. Takova dvojice se pak oznacuje jako elektronovy par. Maximalni pocet
elektrond v jednotlivych vrstvach je 2n®. Maximalni podty jsou pro jednotlivé vrstvy

nasledujici: K — 2 elektrony, L — 8 elektronti, M — 18 elektronti a N — 32 elektrontl.
3.2.2.5 Vystavbovy princip

Jako vystavbovy princip se oznaCuje mysleny postup obsazovani elektronti do jednotlivych
atomovych orbitall podle jejich rostouci energie v souladu s Pauliho vyluc¢ovacim principem
a to az do okamziku, kdy je vyrovnan kladny naboj jadra. Tim ziskame elektronovou
konfiguraci dané¢ho atomu.

Symbolika pouzivana pro vyjadieni elektronové konfigurace atomu je takova, ze symbol
kazdého orbitalu ma exponent, ktery oznacuje pocet elektronti ptitomnych v orbitalu.
Symbolika pro atom kiemiku (Z = 14) je 1s 2s” 2p° 3s* 3p. Casto se pouziva zkracena
symbolika, kde oznac¢ime konfiguraci pouze vnéjsich orbitalti, a vnitini orbitaly se vyznaci
symbolem predchazejiciho vzacného plynu.

3.2.2.6 Hundovo pravidlo

Energie orbitalli v atomech s vice nez jednim elektronem se fidi ur¢itymi pravidly. Obecné
energie orbitalll vzriistd se vzristem hodnoty atomového Cisla Z a vétsi naboj jadra silnéji
ptitahuje elektrony. Elektrony z vnitinich slupek mohou do ur€ité miry stinit naboj jadra
vzhledem k elektrontim ve vnéjsich orbitalech.

Obecné lIze fici, ze vramci vrstvy surcitym hlavnim kvantovym cislem vzrista energie
orbitalil v potadi s, p, d, f. Jak se zvySuje atomové ¢islo, energetické hladiny jednotlivych
orbitalii klesaji a mira poklesu je pro jednotlivé orbitaly rizna. U stfednich atomovych ¢isel
dochazi diky mezielektronové interakci ke kifizeni a odchylkdm v hodnoté energii atomovych
orbitald. Napt. pro Z = 19 a 20 lezi hladina 4s pod hladinou 3d, ale u Z= 21 je tomu naopak.
Princip obsazovani elektroni do orbital s degenerovanou energetickou hladinou fidi
Hundovo pravidlo. V atomu v zakladnim stavu obsazuji elektrony degenerované orbitaly tak,
ze dfive nez zacnou vznikat parové elektrony, je co nejvice orbitali obsazeno jednim
elektronem. Neparové elektrony v degenerovaném orbitalu maji souhlasny spin, protoze

v tomto ptipad¢ je energie jejich vzijemné interakce nejvyhodnéjsi.
3.2.3 Rozdéleni prvku podle elektronové konfigurace

Periodicka tabulka prvkil je organizovana tak, Ze vertikalni sloupce obsahuji atomy, v jejichz
valencni sféfe je stejny pocet elektrond, ktery odpovidd oznaceni sloupce. Napi. prvky
v prvnim sloupci IA (Z =1, 3, 11, 19, 37, 55, 87) maji ve valenc¢nim s-orbitalu pouze jeden

elektron.
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Horizontalni tady, ¢islované 1, 2, .. 7, jsou ekvivalentni obsazovani elektront ve valen¢nich
slupkach K, L, M, apod. V potadi zleva doprava je vnéjsi slupka (valencni sféra) postupné
zapliiovana, poc¢inaje s-orbitalem a dale p-orbital atd. Atomy se Z =21 - 30 (4. fada), Z = 39 -
48 (5. fada) a Z = 57 - 80 (6. fada) jsou oznaCovany jako piechodné (tranzitni) prvky, protoze
orbitalové elektrony, pfitomné od vapniku (Z = 20) v nadbytku, zapliuji vnitini slupky. Napf.
ve 4. period¢ se zaplnuje 3d orbital v niz$i M slupce.

Na zakladé€ elektronové konfigurace se atomy v zdkladnim stavu dé€li do nékolika skupin.
Vzacné plyny jsou atomy, které maji ve vSech orbitalech uplny pocet elektronii. Tato
konfigurace je velmi stabilni, a proto jsou vzacné plyny velmi malo reaktivni.

Nepiechodné prvky jsou atomy, které maji vnitini orbitaly beze zbytku zaplnéné a obsazuji
se pouze s- a p-orbitaly n-té vrstvy. Konfigurace vn&jich 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 prvki jsou fizeny snahou odevzdat, pfijmout nebo
sdilet elektrony tak, aby jejich elektronova konfigurace dosdhla konfigurace nejbliz§iho
vzacného plynu.

Piechodné prvky jsou atomy, které maji po urcitou n-tou vrstvo obsazené s-orbitaly a od
vrstvy n-1 obsazuji i d-orbitaly. Celkem jsou ¢tyti fady ptechodnych prvki, které obsazuji 3d
(prvni prvek Sc), 4d (YY), 5d (La) a 6d (Ac) orbitaly.

Vnitiné prechodné prvky jsou atomy, které maji tfi vrstvy nejvzdalenéjsi od jadra zcela
obsazené a obsazuji f-orbitaly vrstvy n-2. Obsazuji se orbitaly 4f (lantanoidy) a 5f (aktinoidy).
Obecné vyjadieni elektronové konfigurace téchto prvki je ((n-2)H)*((n-1)s)* ((n-1)p)*((n-
1)d)*(ns)*.

Z uvedenych skutecnosti vyplyva, ze periodickéd tabulka dobie postihuje zékladni chemické
vlastnosti prvkd, které jsou zavislé pfedevsim na vnéjSich (valencnich) elektronech. Prave tyto
elektrony jsou dostupné pro chemické vazby. Vysledkem podobnosti chemického charakteru
(diky podobnosti vnéjsi elektronové konfigurace) je podobnost chovani prvki, které pak

muzeme nalézt v podobnych krystalografickych pozicich riiznych minerali.

atomove jadro — nucleus polocCas rozpadu — half-lives
vazebna energie — bond energy kvantové ¢islo — quantum number
radioaktivni rozpad — radioactive decay orbital — orbital

strana 9/23




Studijni opory — krystalova chemie

3.3 lonty

Vétsinu prvkl periodické tabulky 1ze rozdélit do dvou skupin. Prvky prvni skupiny maji
tendenci odevzdat elektron (kovy), zatimco prvky druhé skupiny jsou naopak schopny
elektron do svého elektronového obalu piijmout (nekovy). Pfi odevzdavani nebo piijiméni
elektronu ziskavaji prvky elektronouvou konfiguraci s kompletné zaplnénymi elektronovymi

orbitaly, podobn¢ jak ji najdeme u vzacnych plyni (He, Ne, Ar Kr, Xe, Rn).

3.3.1 Vznik iontu

Pokud atom odevzdd jeden nebo vice elektronii, vznikd kationt, pokud jeden nebo vice
elektronti pfijme, vznikne aniont podle schématu:

Xatom - € — X+atom

Xatom T € — Xatom

Aby mohlo pfeddvani elektronil mezi atomy probihat, je zapotiebi uréité mnozstvi energie.

3.3.1.1 Ionizacni energie

Energie, potfebna k uvolnéni nejslabéji vazaného elektronu z neutrdlniho atomu v plynném
stavu, je ozna¢ovana jako prvni ionizacni energie.

Hodnota ionizacni energie vyjadiuje, jakou silou pfitahuje jadro neutralniho atomu elektron
v Castené zaplnéném orbitalu. Hodnota ioniza¢ni energie vzristad s atomovym ¢islem v rdmci
kazdé periody. Tento vzrist odpovida postupnému zaplnovani elektronovych orbitali a
vyjadiuje odpor atomu vici ztraté elektronu z orbitalu, ktery je kompletné zaplnén. Nejvyssi
hodnoty najdeme u vzacnych plynt (He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn), naopak nejnizsi hodnoty prvni
ionizacni energie maji alkalické kovy (Li, Na, K, Rb, Cs). Ktivka zavislosti prvnich
ionizacnich energii atomli na atomovém Cisle ma piisn¢ periodicky pribéh s piesné
definovanymi maximy a minimy. Periodické zvySovani ioniza¢ni energie od prvkl 1. skupiny
az ke vzacnym plyniim souvisi s elektronovou konfiguraci atomd. Tato zména je markantni u
nepiechodnych prvki, u prvkl prechodnych jsou zmény pomérné malé.

Druha ioniza¢ni energie (resp. tfeti atd.) vyjadiuje energii potiebnou k vyjmuti dalSiho
(druhého, tretiho, atd.) elektronu z atomového obalu a je mnohem vyssi nez hodnota prvni
ioniza¢ni energie. Cim méné elektronti méa dany atom nebo iont, tim v&t§i musi byt energie
potiebna k odtrzeni dal§iho elektronu. Vzhledem k témto vysokym energetickym bariéram,
maji prvky v chemickych reakcich tendenci ztracet pouze elektrony z valenéni vrstvy.

Prvky v prvnim sloupci periodické tabulky (Li, Na, K, ...) maji nizké hodnoty ioniza¢ni
energie a snadno ztraceji jeden valencni elektron. Vysledkem je vznik jednomocného kationu
Li", Na" atd. Prvky druhého sloupce (Be, Mg, Ca, ...) maji hodnoty ioniza¢nich energii, které
umoziuji vznik dvojmocnych kationtt Be™, Mg atd. N&které prvky se vyskytuji ve vice
mocenstvich (oxidacnich stavech). Napt. Fe mize figurovat jako Fe™* nebo jako vice
oxidované Fe".
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3.3.1.2 Elektronova afinita

Zatimco ioniza¢ni energie charakterizuje miru snadnosti, resp. nesnadnosti tvorby kationtu,
elektronova afinita charakterizuje energii, ktera je spjata s tvorbou aniontu. Je to energie
uvolnéna pfi vzniku anionu z atomu v plynném stavu. Obecné maji vysokou elektronovou
afinitu atomy s elektronovou konfiguraci s’p’, které pii pfijeti elektronu dosdhnou stabilni
konfigurace nékterého ze vzacnych plynda.

V ramci periody vykazuje elektronova afinita zfetelnou periodicitu, kdy stoupa spolu se
stoupajicim nabojem jadra. Obecné plati, Ze elektronova afinita vykazuje wurcité
nepravidelnosti v periodicité, coz souvisi i s obtiZzemi pfi jejim stanoveni.

3.3.1.3 Elektronegativita

Podle ioniza¢ni energie lze usuzovat na chemické vlastnosti prvku, coz Linus Pauling
rozpracoval v pojmu elektronegativita.

Elektronegativita je mira schopnosti atomu pfitahovat elektrony do svych vné¢jSich orbitalt.
Tato schopnost se oznacuje bezrozmérnym cCislem, které se vypocte z vazebné sily mezi
atomy v molekule. Pfi znalosti elektronegativity jednoho prvku a piislusSnych vazebnych
energii (jednotky eV) lze spocitat elektronegativitu dalSich prvkl. Jako referen¢ni byl vybran
fludr, prvek s nejvyssi elektronegativitou Xy = 3,98.

Prvky s nizkou elektronegativitou jsou darci elektronu, zatimco prvky s vysokou hodnotou
elektronegativity jsou piijemci elektronu.

Obecné lze fici, ze vazebna sila (vazebnd energie) mezi jddrem a prvnim valenénim
elektronem prvku klesa (v dané grup€) se stoupajicim objemem atomu; vEétSi atomy poutaji
své valen¢ni elektrony mnohem slabéji nez atomy menSich rozmért. U nékterych prvki se
méni hodnoty elektronegativity s oxidacnim ¢islem.

Hodnota elektronegativity slouzi k odhadu typu vazby mezi dvéma rozdilnymi atomy. Prvky
s velkymi rozdily v hodnotach elektronegativity maji tendenci vytvaret prevdzné iontoveé

vazby, zatimco prvky s podobnou elektronegativitou tvoii vazby ptfevazné kovalentni vazby.

3.3.2 Atomovy a iontovy polomér

Absolutni velikost atomi a iontd se tézko stanovuje, protoze jejich experimentalni méfeni je
velmi obtizné.

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

Efektivni polomér atomu nebo iontu vSak zavisi na typu a poctu okolnich atomt nebo iont

a na naboji atomu nebo iontu.
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Ve strukturach, kde jsou navzdjem vazany stejné atomy, lze za polomér jednotlivych atomu
pokladat jednu polovinu jejich vazebné délky. V iontovych krystalech, které se skladaji
z opacn¢ nabitych iontil, je vzajemnd vzdalenost uréena souctem iontovych polomért kationu
a anionu. Tato vzdalenost je urcena elektrostatickymi silami.

V nejjednodussim piipadé, kdy jsou kation a anion dost velke a jejich okoli tvoti opacné
nabité Castice se stejnou geometrii, miizeme je povazovat za dotykajici se koule. V takovém
krystalu je meziiontova vzdalenost chdpana jako soucet polomérti dvou iontl na jejich
kontaktu. Piikladem takové struktury miize byt NaCl.

Pokud je polomér jednoho z iontli zndm z ptedchozich experiment nebo méteni, I1ze
vypocitat i polomér druhého iontu. Napiiklad, zname-li iontovy polomér O? v Sestietné
koordinaci (1,4 A), poloméry ostatnich kationi iontové vazanych s kyslikem ziskame
odeétenim hodnoty 1,4 A od zméiené vazebné délky kation - kyslik. Iontovy polomér
kazdého 1ontu vSak nemusi byt staly a miiZze se ménit v riznych typech struktur.

Existuje vztah mezi iontovym polomérem kationtu a jeho koordina¢nim cislem. Napi.
polomér iontu K™ maze byt 1,38 A (6-¢etna koordinace), 1,51 A(8-&etna koordinace) nebo
1,59 A (10-&etna koordinace).

Porovname-li polomér atomu prvku v zédkladnim stavu s polomérem iontu tohoto prvku,
zjistime, Ze iontovy polomér kationtu je znacné mensi. To je zpusobeno ztratou valenc¢nich
elektronil pfi vzniku kationu. Na druhé stran¢ aniont, jelikoz elektrony pfijima, ma hodnotu
iontového poloméru vyssi nez ma atom prvku v zakladnim stavu.

Pravidelné zmény v iontovém poloméru jsou disledkem uspotradani prvki v periodické
tabulce. Pro prvky urcitého sloupce vzriista iontovy polomér se vzristem atomového ¢isla.
Napt. ve sloupci IIA je nejmensi iont Be™ (0,16 A — 0,45 A podle koordinace), zatimco
nejvétsi rozméry ma posledni prvek Ba™ (1,35 — 1,61 A podle koordinace). Vyjimku z tohoto
pravidla mizeme najit u lantanoidu (tzv. lantanoidova kontrakce), kde trojmocné ionty
zmen§uji sviij polomér s riistem atomového &isla, napt. La™ (Z = 57) ma polomér 1,16 A a
Lu™ (Z =71) ma polomér 0,98 A (pfi stejné koordinaci). Je to diisledkem zpiisobu vystavby
vnitinich elektronovych orbitalli pred tim, nez se za¢nou zapliovat vngjsi orbitaly.

Pro kationy se stejnou elektronovou strukturou klesa iontovy polomér se vzrustem naboje.
Vezmeme-li kovové prvky 3. periody v 6-&etné koordinaci, je polomér Na" 1,02 A a polomér
P™ 0,38 A. Rozmér obou ionti se stejnou elektronovou konfiguraci klesa diky vzriistu naboje
jéadra, které vice ptitahuje zbylé elektrony a tim se sniZzuje efektivni iontovy polomér.

Pro prvek, ktery existuje v n¢kolika valencich (mocenstvich) plati, ze ¢im vyssi je pozitivni
naboj, tim mensi je polomér daného iontu. Piikladem je Mn™ = 0,83 A, Mn" = 0,65 A, Mn™
=0,53 A.

3.3.3 Koordinace iontu

Pokud opa¢né nabité ionty tvoii krystalovou strukturu, ve které pievazuji elektrostatické
vazebné sily, kazdy iont ma tendenci obklopit se tolika ionty opacného znaménka, kolik
dovoli prostor. Jsou-li atomy vazany jednoduchymi elektrostatickymi silami, mizeme jejich

tvar chapat jako ptiblizné kulovy. Koordinujici se ionty jsou seskupeny kolem centralniho
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iontu tak, ze jejich stied lezi ve vrcholech myslené¢ho koordina¢niho polyedru. Ve stabilni
krystalové struktuie lezi kazdy kation v pfiblizném stfedu koordina¢niho polyedru anionii a

naopak.
3.3.3.1 Koordina¢ni ¢islo

Pocet nejblizsich sousedt centralniho atomu nebo iontu je ozna¢ovano jako jeho koordinac¢ni
¢islo a polyedr, ktery vznikne spojenim nejblizSich sousedt, je oznacovan jako koordinacni
polyedr.

Celkovy pocet iontll vS§ech druhti ve stabilni iontové struktufe musi byt takovy, aby krystal byl
navenek elektricky neutrdlni. Jinymi slovy, celkovy pocet negativnich a pozitivnich naboji
musi byt stejny.

Kazdy iont v krystalu ovliviiuje v ur¢itém rozsahu jiné ionty; nejsilnéjsi vazby existuji mezi
nejbliz§imi ionty. Rikame, Ze tvoii prvni koordinaéni slupku. Geometrické uspofadani této
slupky (a odpovidajici koordina¢ni ¢islo) je funkci relativni velikosti koordina¢nich iontd.
Jelikoz efektivni polomér iontli neni konstantni a zévisi na fad¢ faktort, nelze v redlné
struktufe povazovat atomy a ionty za stabilni utvary s konstantnimi poloméry. Proto
v neznamych strukturach pozivame ptiblizné hodnoty velikosti ¢astic pro urceni ptibliznych
meziatomovych vzdalenosti.

3.3.3.2 Pomér iontovych poloméri
Relativni velikost iontli se obecné vyjadiuje jako pomér polomér Ry : Rx, kde Ra je polomér
kationu a Rx je polomér anionu. Jako ptiklad uved’'me halit:
R(Na")=1,02 A R(CI)=1,81 A
R(Na") : R(CI)=1,02/1,81=0,56
Pokud maji dva ionty stejnou velikost, pomér jejich polomért je roven 1.
3.3.3.3 Usporadani stejné velkych iontii v prostoru
Pokusime-li se v prostoru usporadat ionty stejné velikosti co moznéd nejtésnéji, vyjdeme z
principu ,,kulového uspotfadani. V tomto modelu ptedpokladdme, ze atomy nebo ionty
skladajici strukturu, jsou rigidni kulové Utvary vzijemné uspoiddané v prostoru. Princip
uspofadani atoml a ionth v prostoru shrnuli Goldschmidt a Laves do tfi jednoduchych
pravidel:

e Princip nejtésnéjSiho usporadani. Atom se v krystalové struktufe pokousi zaujmout

takovou pozici, aby dany prostor vyuzil co mozna nejefektivnéji.
e Princip symetrie. Atom se snazi v krystalové struktufe zaujmout takovou pozici, aby

symetrie jeho okoli byla co mozna nejvyssi.
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e Princip interakce. Atom se snazi v krystalové struktufe dosahnout maximalni
moznou koordinaci; snazi se ziskat maximalni mozny pocet nejbliz§ich sousedu, se
kterymi muze byt v kontaktu.

Uvedena pravidla plati pfedevsim pro kovové a iontové slouceniny. Ostatni typy struktur
vykazuji mensi ¢i vétsi odchylky od téchto principii.Pokusime-li se uspotradat atomy stejné
velikosti a kulového tvaru v ploSe s maximalni moznou efektivitou vyuziti prostoru, musi byt
jednotlivé atomy usporddany s hexagonalni symetrii. Kazdy atom je v kontaktu se Sesti
okolnimi atomy (koordinac¢ni ¢islo 6) a vyuziti plochy je 90,7 %.

Mezi atomy nejtésnéjsiho hexagonalniho uspotadani vzniknou dutiny, které se oznacuji jako
intersticialy. Kolem kazdého atomu je jich celkem Sest a to dvojiho typu, kolem kazdé
intersticialy jsou tfi atomy.

Pfi uspofadani atomu v prostoru je nejjednodussi cestou klast jednotlivé vrstvy tak, ze stiedy
atomu lezi nad dutinami spodni vrstvy. Klademe-li tfeti vrstvu nad druhou, mdme v zdsad¢
dvé moznosti. Atomy tieti vrstvy lezi nad atomy prvni vrstvy nebo lezi nad jinym typem dutin
prvni vrstvy.

V prvnim piipad¢ se jedna o nejtésnéjSi hexagonalni usporadani stejné¢ velkych atomu
(struktura hcp) skladem vrstev ABAB, v druhém pifipadé jde o nejtésnéjsi kubické
usporadani (struktura ccp) s kladem vrstev ABCABC.

3.3.3.4 Usporadani rizné velkych iontii v prostoru

Pti prostorovém usporadani stejné velkych iontl je pomér jejich polomért kation/anion roven
1. Koordinacni €islo je 12 a koordinacni polyedr mé v idedlnim ptipad¢ tvar dvandctisténu.
Je-1i velikost kationtu menS$i nez aniontu, méni se jejich vzdjemny pomér poloméri a
vysledkem je zména tvaru koordina¢niho polyedru anionti kolem kationtu a rovnéz zména
koordinacniho ¢isla kationtu.

Pokud mé koordinacni polyedr tvar krychle, anionty vytvari pro centralni kation dutinu, ve
kter¢ je uloZen s koordina¢nim ¢islem 8. Tato osmicetna (kubicka) koordinace je vazéna na
urcité limitni hodnoty poméru polomérti kation — anion. Aby byla 8-Cetnéd koordinace stabilni,
musi byt tento pom¢r v intervalu 0,732 — 1.

Pro hodnoty poméru polomért kation — anion mensSi nez 0,732 je stabilnéjsi 6-Cetna
koordinace, ve které lezi centralni kation mezi 6 anionty, které tvoii svymi stiedy oktaedr.
Mluvime také o oktaedrické koordinaci. Limitnimi hodnotami pro stabilni 6-Cetnou
koordinaci je poloméri kation — anion 0,414 — 0,732. Piikladem této koordinace jsou napt. Na

a Cl v halitu.
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Pii hodnotach poméru polomérti pod 0,414 je stabilni 4-Cetna koordinace. V této koordinaci
lezi centralni kation ve stfedu pomyslného tetraedru aniond. Bézné se tato koordinace
oznacuje jako tetraedricka. Limitni hodnoty pro tuto koordinaci jsou 0,225 — 0,414.
Tetraedrickd koordinace je typicka pro Si ve skupiné SiOj v silikatech.

Trojuhelnikova koordinace (3-Cetnd koordinace) je stabilni s poméry polomérti kation — anion
mezi 0,155 a 0,225. Je bézna napt. u skupin CO3; a BOs.

Linearni nebo 2-Cetnd koordinace je v iontovych krystalech pomérné vzacna a jejim hornim
limitem poméru polomért kation — anion je hodnota 0,155. Ptikladem je uranylovéa skupina
U0,"”.

Uvedené ptiklady ptredpokladaji, Ze koordina¢ni polyedry jsou pravidelnd geometricka
télesa s konstantni vzdalenosti mezi centralnim kationem a okolnimi aniony. Takové situace
ale nastava v redlnych strukturach jen velmi ziidka. Na zaklad¢ experimentalniho ur¢ovani
struktur Ize tvrdit, Ze koordinaéni polyedry jsou vétSinou deformovany. V zavislosti na vice ¢i
méné polarizovaném kationu nebo anionu dochazi k vétSim ¢i mensim odchylkam v symetrii
koordinac¢nich polyedrii. Existuji také 5-, 7-, 9- a 10-Cetné koordinace, které jsou mozné
v komplexnich strukturach, kde aniony nejsou v nejtésné€jSim usporadani. Koordinacni
polyedry nejsou v téchto piipadech pravidelna geometricka télesa. Pokud vazba ve struktufe
neni pievazné iontova, nelze s jistotou k urceni koordinace pouzit poméru iontovych
polomért.

3.3.3.5 Paulingova pravidla

Kazdy iont ve struktufe riznou mérou ovlivituje okolni ionty. Vzdjemné jsou pfitahovany,
pokud maji opa¢né naboje, nebo odpuzovany, maji-li stejné naboje. Kazdy ion ma tendenci se
seskupovat v ramci struktury tak, ze kationy jsou co mozné nejdal od sebe v zévislosti
na koordinaci aniontd a vysledkem je elektrickd neutralita. Pokud kationy sdili anion mezi
sebou, jsou od sebe vzdaleny tak daleko, jak je to jen mozné. Pokud je kation obklopen
koordina¢nim polyedrem, jsou tyto polyedry navzajem propojeny rohy, hranami nebo
plochami. Koordina¢ni polyedry kationli maji tendenci vzajemné sdilet co mozna nejmensi
pocet aniontl, takze sdileni tff nebo vice aniontl je pomérné vzacné. Vztahy mezi kationy a

aniony ve strukturach definuji Paulingova pravidla.

iont — ion koordina¢ni ¢islo — coordination number
ionizani energie — ionization potential iontovy polomér — ionic radius
elektronegativita — electronegativity koordinace iontli — coordination of ions
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3.4 Periodicita a vlastnosti prvk

Grafickym vyjadfenim periodického zakona je periodickda tabulka uspofddana podle
vzrastajiciho atomového ¢isla. Tento zpiisob uspofddani nejlépe postihuje periodi¢nost
fyzikalnich a chemickych vlastnosti prvki a jejich elektronovou konfiguraci. Zasadni vliv na
chovani a vlastnosti prvkll maji elektrony v okrajovych ¢astech elektronovych obald. Tyto se
oznacuji jako valencni elektrony a obsazuji tzv. valenéni orbitaly. Mezi valen¢ni orbitaly se
mohou zahrnovat 1 ty, které jsou v zakladnim stavu atomu prazdné, ale vyuzivaji se pii tvorbé
napt. kovalentni vazby.

Periodicka tabulka je sestavena podle periodického zadkona, ktery tikd, Ze vlastnosti prvkl
jsou periodickymi funkcemi jejich atomovych cisel. Tabulka je uspotfaddana do sloupct,
kterym se fika grupy (skupiny) a jsou ¢islovany fimskymi ¢islicemi (I, 11, ...VIII); ¢islo grupy
odpovidd poctu elektronli ve valencni sféfe atomu (nejvzdalengjsi sféra od jadra atomu).
Horizontalni fadky se znaci jako periody a jsou Cislovany arabskymi Cislicemi.

Zakladni rozdé€leni prvki v tabulce mizeme provést na kovy a nekovy. Nekovy tvoii pravou
cast tabulky a nekovy vétsi Cast levé ¢asti tabulky (hranici jsou prvky B, Si, As, Te, At). Tyto
dvé skupiny se vyrazné li§i ve svych vlastnostech jako napft. elektrickd vodivost, vysoky bod
tani, taznost a dal$i. Pravy sloupec tabulky (VIII) obsahuje tzv. vzacné (inertni) plyny. Dva
dlouhé tadky pod hlavni ¢asti tabulky se oznacuji jako série lantanoidi, Z = 58 - 71, (vzacné
zeminy) a série aktinoidii (Z =90 - 103).

Prvky periodické tabulky se vyskytuji v pfirod€ v rizném mnozstvi, kromé& prvkil s atomovym

Cislem 43, 61 a 93 - 103.

3.5 Chemické vazby a vazebné sily

Sily, které vazou Castice (atomy, ionty, molekuly) v krystalickych latkach, maji prevazné
elektricky charakter, magneticka sloZzka se uplatiiuje jen zanedbatelngé. Chemicka vazba je
interakce dvou nebo vice atomt, kterd podmifiuje existenci viceatomovych soustav. Typ
vazby a jeji sila se Siroce odrazi na chemickych a fyzikalnich vlastnostech slouc¢enin. Napf.
¢im pevnéjsi vazba, tim vyssi tvrdost, vySsi bod tani a mensi koeficient teplotni roztaznosti.

Elektrostatické sily (chemické vazby) se zpravidla rozdéluji do Ctyt typi: iontové, kovalentni,
kovové a vodikovym mustkem. Toto rozdéleni je pouze ucelové, ve skutecnosti existuje fada
riznych piechodli mezi jednotlivymi typy. Napi. vazebné sily propojujici kiemik a kyslik ve
struktuie kiemene vykazuji pfiblizné¢ stejné mnozstvi iontového a kovalentniho charakteru

vazby.
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Chemickou vazbu je tieba odlisit od jinych druhti interakci, jako jsou napt. mezimolekulové
sily.

Za chemickou vazbu povazujeme takovou interakci, kterd je spojend s piestavbou
elektronovych oball zi¢astnénych atomt.

Prestavba atomovych obalii ma vliv na vSechny zakladni fyzikalni a chemické vlastnosti

viceatomové soustavy.

3.5.1. Vznik vazby a jeji charakteristiky

Pti vzniku chemické vazby dochazi ke zméndm v potencialnich a kinetickych energiich
elektronil. Dilezitou podminkou vzniku vazby je, aby nova soustava méla niz§i vnitini energii
nez je soucet energii piivodné zucastnénych castic.

Pro jednoduchou charakterizaci vazebnich pomérii atomt ve slouceniné je stanoven pojem
vaznost. Ta je definovana jako pocet spolecnych elektronovych part, kterymi je dany atom
vazan s jinymi atomy.

Energie vazby (disociacni energie) je jednou z charakteristik pevnosti vazby mezi dvéma
atomy. Udava se zpravidla v kJ.mol ' nebo eV (na jednu vazbu). Energie urcité vazby je
piiblizn€ konstantni ve vSech sloucenindch. Soucet energii jednotlivych vazeb je pfiblizné
totozny s atomizacni energii dané molekuly.

Vzdalenost mezi jadry dvou atomt, vdzanych kovalentni vazbou, se oznacuje jako délka
vazby. Udéava se v A, spravnéji v 10" m (100 pm). Vazebna délka se méni pifi zmeéné
nasobnosti vazby a ma na ni vliv i stupen polarity vazby.

Kovalentn¢ vazané atomy vibruji kolem svych rovnovaznych poloh a tato vibrace se
projevuje absorpci elektromagnetického zafeni v infraCervené oblasti. Toho se vyuziva v

analytickych metoddch Ramanovy a infracervené spektroskopie.

3.5.2 lontova vazba

Odhad chemické aktivity prvkd ve vztahu k obsazovani vnéjSich orbitali valen¢nimi
elektrony vede k zaveéru, ze kazdy atom ma silnou tendenci dosdhnout elektronové
konfigurace nejblizs§iho vzacného plynu. Vzacné plyny (helium, argon, krypton, xenon) maji
valen¢ni orbitaly kompletné zaplnéné elektrony a jsou zcela inertni.

Iontovd vazba vznika, kdyz jeden nebo vice elektronti valencni sféry atomu piejde do
valen¢ni sféry jiného atomu tak, Ze oba dosahnou konfigurace inertniho plynu. Napiiklad
sodik s jednim valen¢nim elektronem ma tendenci odevzdat tento elektron a jako jednomocny

kation tak dosdhnout elektronové konfigurace neonu. Naopak atom chloru zase potiebuje
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k dosazeni elektronové konfigurace argonu piijmout jeden elektron do své valencni sféry.
Schematicky znazornéno:

Na (15 2s% 2p° 3s') > Na* (1s* 2s* 2p%) + ¢

Cl (1s® 2s% 2p° 3s* 3p°) + ¢ > CI" (1s% 25 2p° 35 3p°)

Elektron uvolnény sodikem je vyuzit chlorem, za vzniku dvou iont opa¢ného naboje, které se
vzajemn¢ pritahuji. Tato pfitazlivost mezi opacné nabitymi ionty dava vzniknout iontové
(elektrostatické) vazb&. Vznik vazby je zaloZzen na vymeéné elektronu(ii) kovového atomu
(vznikne kationt) a nekovového atomu (vznikne aniont).

Obecné¢ maji iontoveé vazané krystaly stfedni hodnoty tvrdosti a hustoty, pomérné vysoky bod
tani a slabou elektrickou a tepelnou vodivost. Jelikoz elektrostaticky néaboj, tvofici iontovou
vazbu, je rovhomérné rozmistén mezi ionty, ma kation tendenci obklopit se tolika aniony,
kolik dovoli okolni prostor. To znamena, Ze iontovd vazba neni smérova a symetrie
vyslednych krystalt byva relativné vysoka.

Sila iontové vazby U zavisi na dvou faktorech: na vzdalenosti stfedd iontd (r) a na jejich
naboji (q): u=Aq q)/t,

kde A je ¢iselna hodnota Madelungovy konstanty.

Na silu vazby ma velky vliv naboj koordinovanych iontli. Vazba tvofena vicemocnymi ionty
je mnohem silné;si.

Mezi opacné nabitymi ionty v iontovych slouceninach ptsobi silné elektrické pole, které
muze deformovat elektronové obaly zi¢astnénych atomt. Mira deformace zavisi na velikosti
a valenci iontu. Elektrické pole iontl ma také silny polarizac¢ni u€inek na své okoli. Kationty

ptitahuji vnéjsi orbitaly elektronového obalu aniontu a intenzita tohoto plisobeni vzrista
hlavné se vzristajicim nabojem kationtu.

3.5.3 Kovalentni vazba

Jednotlivé atomy chloru s nekompletnim valen¢nim orbitalem jsou velmi reaktivni. Pokud se
prizniveé setkaji dva atomy chloru, kazdy z nich uvolni po jednom elektronu a vytvoii se
elektronovy par. Tento elektronovy par se nachéazi ve valen¢nich orbitalech obou atomti a tim
oba dosahnou elektronové konfigurace vzacného plynu. Vysledkem tohoto sdileni elektronii
je pevna vazba mezi atomy chloru a vznik molekuly CI.

Pocet kovalentnich vazeb, které atom muze vytvofit, 1ze stanovit podle poctu elektronti, které
atom pozaduje k dosaZeni stabilni elektronové konfigurace. Napt. uhlik ma ve valenc¢ni sféie
Ctyti elektrony, takze sdilenim Ctyt elektronii miize dosahnout konfigurace neonu.

Kovalentni vazba, zalozena na sdileni elektronti, je nejsilnéjsi z chemickych vazeb. Latky
s touto vazbou se obecn¢ vyznacuji slabou rozpustnosti, vysokou stabilitou a vysokym bodem

tani. Jsou nevodivé jak v pevném stavu, tak v roztoku. Protoze elektrické sily tvofici vazbu
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jsou lokalizovany v blizkosti sdilenych elektronti, vazba je vysoce smérova a vysledna
symetrie latek byva relativné nizka.
Prvky ve stfedu periodické tabulky se dvéma az Ctyimi 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 (napt. Si, C).
Kovalentni atomovy polomér je meziatomova vzdalenost v kovalentné vazanych strukturach.
Jeho velikost je pfiblizné€ rovna aritmetickému priméru meziatomové vzdalenosti kovového
prvku. Je-li vzdalenost C-C v diamantu 1,54 A a kovovy kiemik ma vzdalenost Si-Si 2,34 A,
pak v SiC bude vzdalenost 1,94 A.Vznik kovalentni vazby vysvétluji dvé teorie:

e teorie valen¢nich vazeb, kterd je zaloZena na piekryvu valenc¢nich orbitalt

e teorie molekulovych orbitali, kterd uvazuje viceatomovou ¢astici jako celek.
Obecnéjsi a fyzikalné realistictéjsi je druhd z nich.
3.5.4 Kovova vazba

Princip kovové vazby je zalozen na piedstavé kationt, které obsazuji uzlové body strukturni
miizky a jejich valen¢ni elektrony se volné pohybuji strukturou ve formé ,.elektronového
mraku®. To dobie vysvétluje vynikajici tepelnou a elektrickou vodivost a také dalsi vlastnosti
latek s ptfevahou kovové vazby. Pohyb volnych elektront se ale fidi pfisnymi kvantovymi
pravidly. Elektrony jsou rozdéleny do nékolika energetickych past a pouze nékteré z nich
maji energii, ktera umoziuje volny pohyb elektronii po struktufe. V zavislosti na mnozstvi
elektronti ve vodivostnich pasech se odviji schopnost celé struktury pirendset teplo nebo
elektricky naboj.

Latky se pak tradicné deli na vodice, polovodice a izolatory. Ve vodicich se valen¢ni pés
s elektrony ptekryva s vodivostnim pasem, ktery umoziuje pohyb elektronti po struktuie.
V polovodicich a izolatorech je mezi valencnim pasem a vodivostnim pasem energeticky skok
— tzv. zakdzany pas. U polovodici je rozdil v energiich zpravidla do 3 eV, u izolator je Sitka

zakézaného pasu vétsi nez 3 eV.

3.5.5 Vazba vodikovym mustkem

Atom vodiku ma schopnost interakce se dvéma siln¢ elektronegativnimi prvky a vytvaii mezi
nimi jakési ,,pfemosténi* oznaCované jako vazba vodikovym muistkem nebo vodikova vazba.
NejcCastéji tato vazba vznikd mezi vodikem binarnich sloucenin typu HX a HY, kde X a Y
jsou nejcastéji atomy kysliku, dusiku a fluéru. V dvojatomovych sloucenindch s vodikem
vzniké dipol s kladnym nébojem na strané vodiku a takto polarizované molekuly se vzajemné

pritahuji opa¢né nabitymi konci. Tyto elektrostatické sily vysvétluje teorie molekulovych
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orbitali ptfekryvanim atomovych p,-orbitald elektronegativniho atomu X a Y s s-orbitaly

vodiku. Energie vodikové vazby je asi 10-nasobné¢ mensi, nez vazby kovalentni.

3.5.6 Van der Waalsova mezimolekulova sila

V nékterych molekulach mize vzniknout kladny a zaporny slaby naboj na opacnych stranach.
Tento dip6l miize vyvolat podobny efekt v okolnich molekulach a vznikne mezimolekulova
sila zalozend na interakci mezi opacné nabitymi konci molekul. Na rozdil od vodikové vazby
zde nedochazi k prestavbé atomovych orbitald. Hlavni uplatnéni této van der Waalsovy
mezimolekulové sily je na delsi vzdalenosti v molekulovych strukturach. Ptikladem je jejich

pritomnost v grafitu, kde vazi navzdjem jednotlivé vrstvy kovalentné vdzanych atomi uhliku.

3.5.7 Stanoveni vazebného mechanismu

Ve slou€eninach Casto dochéazi k ¢asteénému sdileni elektronového paru v iontové vazbé a
naopak kovalentné vazané atomy maji urcity elektrostaticky néboj. Stanoveni relativniho
poméru iontového a kovalentniho charakteru vazby je zalozeno na polarizacnich silach a
polarizovatelnosti iontu. Vazby mezi prvky prvni a sedmé skupiny periodické tabulky a mezi
prvky druhé a Sesté skupiny maji prevazné iontovy charakter. Prvky ze stiedu tabulky budou
tvofit vazby pfevazné kovalentni.

Zakladem pro procentuelni stanoveni iontového (resp. kovalentniho) podilu ve vazbé je
hodnota elektronegativity prvku. Prvky s nizkou elektronegativitou jsou darci elektronu,
prvky s vysokou elektronegativitou jsou ptijemci. Rozdily v hodnotach elektronegativity
prvkl vyjadiuji iontovy charakter vazby vzniklé mezi atomy (obrazek 35-1). Vyjadtuje se to
jako XA - XB, kde XA je elektronegativita prvku A vdzaného s prvkem B, jehoz

elektronegativita je XB. Linus Pauling vyjadfil rovnici pro stanoveni iontového charakteru

jednoduché vazby takto: mnozstvi iontového charakteru = 1 - e-1/4(Xa-Xb)
kovalentni vazba — covalent bond kovova vazba — metallic bond
iontova vazba — ionic bond vodikova vazba — hydrogen bond

3.6 Chemické sloZeni minerall a jeho vyjadfeni

Povrch nasi planety je tvofen zemskou kilirou, kterd méa na pevniné primérnou mocnost okolo
35 km, pod oceanem pouze okolo 10 km. Nasemu vyzkumu je dostupna pouze svrchni ¢ast
této vnéjsi slupky nasi planety a proto i chemické slozeni této ¢asti nds bude nejvice zajimat.
Zemska kiura se sklada z nejriznéjsich typt hornin a tyto horniny z jednotlivych mineralti.
Chemické slozeni ptitomnych mineral bude tedy zasadni pro vysledné slozeni celé zemské
kary. Z hlediska prvki je zemska kiira slozena 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.%). Obdobné bude i1 primérné
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zastoupeni prvkid v mineralech skladajicich horniny zemské kiiry.Moznosti, jak stanovit
chemické slozeni minerall, je celd tada. Jde o nejriiznéjsi typy metod od klasickych
laboratornich na ,,mokré cesté¢” az po nejriznéjsi pfistrojové metody (AAS, WD analyza
apod.). Vysledkem kazdé analyzy mineralu je soubor dat, ktery udava hmotnostni procenta
analyzovanych prvka (bezkyslikaté mineraly) nebo hmotnostni procenta oxidl jednotlivych
prvki (kyslikaté mineraly). Jedna se o analyticky stanovena data, ktera obsahuji pouze chybu,
odpovidajici zvolené metodice stanoveni. Tato data mohou byt velmi vhodné pouzitelnd pro
feSeni dalSich otdzek a zavislosti v daném mineralu. Kazdym dal§im pfepoctem nebo tpravou
téchto dat vnasime urCitou chybu, napf. zaokrouhlovanim atomovych hmotnosti nebo
vysledki déleni.

Ve vétsiné piipadl je ale vyhodné piepocitat obdrzena analytickd data na krystalochemicky
vzorec minerdlu (zpravidla odpovidd pojmu vzorcovd jednotka). Z krystalochemickych

vzorcll se vychazi u vétsiny klasifikaci mineralti a mineralnich skupin.

3.6.1 Substituce v mineralech

Pouzivané krystalochemické vzorce minerdli jsou velmi hrubym zjednodusenim jejich
skutecného chemického slozeni. Témét v kazdém mineralu najdeme zmény ve sloZeni, které
jsou vysledkem substituce iontli nebo iontovych skupin za jiné, v ramci dané struktury. Pro
faze (mineraly) se stejnou strukturou a rozdilnym chemickym sloZenim pouzivame termin
izomorfni. Zdménu iontl ve struktufe oznacujeme jako iontovou substituci nebo mluvime o
pevném roztoku izostrukturnich mineral. Pevny roztok je takova struktura mineralu, ve které
jsou jednotlivé atomové pozice obsazovany dvéma a vice chemickymi prvky v rizném
pomeéru.
Substituce neni nahodilym jevem, aby kni mohlo dojit, musi byt splnény zakladni
predpoklady.
e Vzijemné se substituujici (zastupujici) atomy nebo ionty musi mit srovnatelnou
velikost. Substituce je v zdsadé moznd, pokud se iontovy polomér zastupujicich iont
nelisi o vice jak 15%. Pokud se iontovy polomér obou substituentt li§i o 15 — 30%,
muze k substituci dojit, ale za velmi specifickych podminek.
e Naboj zastupujicich se iontd musi jejich zdménu umoznovat. Nejjednodussi situace
nastava pifi zastupovani se iontll o stejné valenci, kdy hovofime o homovalentni
substituci (napf. v olivinu Mg+2 > Fe+2). Pokud se zastupuji ionty s rtiznou valenci pfi

tzv. heterovalentni substituci, musi byt elektrick4 neutralita struktury zajisténa dalSim
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typem substituce. Ptikladem je schéma substituce v zivcich: (Na+, Si+4) > (Ca+2,
AP,

e DalSim dulezitym faktorem, ktery ovliviiuje priibéh substituce, je teplota, pii které k ni
dochazi. Obecné plati, ze za vysSich teplot jsou strukturni pozice diky teplotnim
vibracim véEtsi a tim je substituce snazsi i pro atomy a ionty, které maji vetsi rozdily ve
svych polmérech.

Substituéni mechanismy, které vedou ke vzniku pevného roztoku, mizeme rozdélit na tfi
skupiny: substitucni, intersticidlni a vakantni.
3.6.1.1 Substitucni pevny roztok

Nejjednodussim piikladem iontové substituce je prostd kationova nebo anionova zaména tzv.
homovalentni substituce. V krystalu KCl mize byt K nahrazovéano kationem Rb' nebo v
téZze slouceniné muze byt Cl nahrazovéano anionem Br. V takovém piipadé hovofime o
kompletnim bindrnim pevném roztoku. Ptikladem jiného pevného roztoku je olivinova fada,
kde koncovymi cleny jsou forsterit (Mg,SiO,), fayalit (Fe,SiO,), tefroit (Mn,SiO,) a
liebenbergit (N1,S10,).

Mame-li slouc¢eninu s obecnym vzorcem A~ X_Z, miize dochazet k substituci kationu A~
kationem B . Pro zachovani elektrické neutrality musi byt ve stejny okamzik nahrazeno

. L a2 , 2 3 1 :
stejné mnozstvi A" kationem C ' podle schématu: 2A” & 1B” + 1C". Tento typ substituce
se zpravidla oznacuje jako parova nebo heterovalentni substituce. Piikladem muze byt

pevny roztok v plagioklasové fad€ mezi albitem (NaAlSiOg) a anortitem (CaAl,Si,Oy).

Péarovou substituci miizeme vyjadtit jako Na +8i e Ca” + Al Na jedné strukturni pozici
se ale nemusi vzajemné zastupovat pouze dva prvky. Pomérné bézné je zastupovani tii a vice
prvkil v jediné strukturni pozici a vyjadieni vztahli v pevném roztoku je pak mozné pomoci
komplikovanéjSich diagramt (trojuhelnikovy, tetraedricky) nez v bindrnim roztoku.
Prikladem struktur se substituci vice prvkil v jedné strukturni pozici jsou napf. zivce, granaty,
pyroxeny nebo amfiboly.

3.6.1.2 Intersticialni pevny roztok

Mezi atomy a ionty existuji v kazdé struktufe vakance nebo dutiny, tzv. intersticialy. Je-1i ion
nebo atom umistén pravé v takové vakanci, mluvime o intersticidlni substituci nebo
intersticidlnim pevném roztoku. Rovnéz pii tomto typu substituce musi byt zachovana
elektricka neutralita. Intersticidlni pevny roztok miize vzniknout ve struktufe berylu, v niz

muzeme nalézt ,kanalové® dutiny, do kterych mohou vstupovat nejriiznéjsi kationy napf.
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podle schémat: Si™" > Be” + 2R nebo Si™ > AI” + R’ Jednomocnym kationem, ktery se
podili na této substituci, byva nejéast&ji Na'.

3.6.1.3 Vakantni pevny roztok

Pevny roztok s vakanci vznikd, kdyz vicevalentni kation nahrazuje dva nebo vice
ménévalentni kationy. Takovy substituent obsadi pouze jednu strukturni pozici a zbylé

zlstanou vakantni (prazdné). Ptikladem muze byt varieta draselného zivce amazonit, jehoz
modrozelena barva je zpiisobena vstupem Pb" do struktury, které nahrazuje dva kationy K.
Olovo vsak obsadi pouze jednu zobou uvolnénych strukturni pozici podle schématu:
K +K < Pb~+ 0, kde 0 oznacuje vakantni pozici ve struktuie, ktera ptisobi jako barevné

centrum.

3.6.2 Exsoluce

Exsoluce je proces, kdy se ptivodné homogenni pevny roztok rozpada na dvé (nebo vice)
rozdilné krystalické faze bez tibytku nebo pfidani hmoty v systému. Celkové slozeni systému
zUstava beze zmény.

Jednoduchym piikladem exsoluce miize byt roztok oleje a octu. Po dodani energie
(protiepani) se oddéli obé faze a vnikne suspenze drobnych ¢astic octu a oleje. V nezivé
piirodé se s exsoluci setkavame nejcastéji pii ochlazovani. Exsolu¢ni lamely, které se oddéluji
z puvodné homogenni hmoty, byvaji rizné velikosti (od mikroskopickych po viditelné) a
Casto jsou krystalograficky orientovany. Typickym piikladem jsou exsolu¢ni lamely albitu,
které se odd¢lily z ptivodné homogenniho pevného roztoku s K-zivcem. Bézné se tyto
exsolucni lamely oznacuji jako perthity. S podobnym jeven se setkdvame i u amfiboli nebo
pyroxend.

K exsoluci dochéazi pfedev§im u pevnych roztokt, které vznikly za vyssich teplot a vzajemné

se v nich zastupuji atomy nebo ionty, jejichz poloméry se lisi o vice nez 25 %.

pevny roztok — solid solution exsoluce — exsolution

substituce — substitution heterovalentni substituce — coupled substitution

strana 23/23




	Studijní opory k předmětu Mineralogie I
	3. Krystalová chemie (chemická krystalografie)
	3.1  Základní stavební částice hmoty
	3.1.1  Leptony
	3.1.2. Hadrony

	3.2  Atom a jeho stavba
	3.2.1  Jádro atomu
	3.2.1.2  Radioaktivita
	3.2.2  Atomový obal
	3.2.2.1  Bohrův model atomu
	3.2.2.3  Stavba atomového obalu
	3.2.2.4  Pauliho vylučovací princip
	3.2.2.5  Výstavbový princip

	3.2.3  Rozdělení prvků podle elektronové konfigurace

	3.3  Ionty
	3.3.1  Vznik iontů
	3.3.1.1  Ionizační energie
	3.3.1.2  Elektronová afinita
	3.3.2  Atomový a iontový poloměr
	3.3.3  Koordinace iontů
	3.3.3.1  Koordinační číslo
	3.3.3.2  Poměr iontových poloměrů
	3.3.3.3  Uspořádání stejně velkých iontů v prostoru
	3.3.3.5  Paulingova pravidla


	3.4  Periodicita a vlastnosti prvků
	3.5  Chemické vazby a vazebné síly 
	3.5.1. Vznik vazby a její charakteristiky
	3.5.2  Iontová vazba
	3.5.3  Kovalentní vazba
	3.5.4  Kovová vazba
	3.5.5  Vazba vodíkovým můstkem
	3.5.6  Van der Waalsova mezimolekulová síla
	3.5.7  Stanovení vazebného mechanismu

	3.6  Chemické složení minerálů a jeho vyjádření
	3.6.1  Substituce v minerálech
	3.6.2  Exsoluce



