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Predmluva

Ucebni text, ktery dostavate do rukou, jEegnostd uréen posluch&im prvniho réniku
bakald&ského studia programChemie obofi Chemie v pirodnich wdach Chemie Zivotniho
prostedi a Chemie se za#ienim na vzdavani a dale programuiochemie Studijni ponicka
vychazi z mnoha lety pouzivanigenych skriptAnorganicka chemie hutoii Z. Mi¢ky a I. LukeSe.
Jejim hlavnim cilem je seznamit poslutbahemickych obdr Prirodowdecké fakulty UK v Praze
s teoretickymi¢astmi anorganické chemie, ma slouZzit poslddhajako vhodny dopikovy text
k zékladnim pednaskam a pomoctigpriprav k dilci, bakaldské gipadré i magisterské zkouSce.

Vybér témat, ktera jsou do skriptizaena, je dan i tim, Zze v 1¢rdku RF UK probihaji
souwasré s vyukou anorganické chemie iiepinasSky z obecné chemie. Proto §ehni text zaren
pouze na oblasti (stavba atomu, vazba a stereoehemiekul, stavba pevnych latek, reakce
anorganickych slatenin), jejichZ znalost je nezbytn& pro hlubsi pguho souvislosti a fait které
bezprogtedre piindsi dalSkést vyuky anorganické chemie, jeji systematitkst. LEebni text z vyse
uvedenych dvoda proto nezahrnujéadu dalSich weZitych témat (stavba atomového jadra, skupenské
stavy latek, realni kinetika, zaklady termodynamiky, fazové rovnoyaréklady elektrochemie apod.),
které jsou naplni vyuky obecné chemie.

Ve snaze vysitlit co nejgistuprgji zakladni pojmy teoretick€asti anorganické chemie
Z pohledu sotasného poznani je rozsah parky sice poskud WtSi nez rozsah latkyipdnasené,
ale na druhé strg@numoziuje zajemém hloul®ji a ucelerji proniknout do problematiky zaklad
anorganické chemie. A toho éhtautori textu také dosahnout.

Podékovani

Priprava kazdé ¢ebni ponicky vyZaduje i pomotady dalSich spolupracoviiikjejichZz zajem
a ochota fispivaji k uspsnému dokokeni prace. Autd proto ckuji svym spolupracovnikn
za kritické posouzeni a zhodnocefivgdniho textu, fedevdim RNDr. V. Haberovi, CSc. (kap. 2, 3, 5)
a prof. RNDr. J. Loubovi, CSc. (kap. 4). Za centipgminky k novému upravenému vydaniipaik
doc. RNDr. J. Dianovi z MFF UK. Na vydani se vyr&apodilelitadou cennychijpominek a dopokieni
i recenzenti doc. RNDr. &ipera, CSc. a ing. A. Motl, CSc. Raavani dale pat i daldim spolupra-
covnikim z katedry anorganické chemigFRJK v Praze a za podporu a pochopeni i rodindroréut
Diky pochopeni a svoleni autobylo moZné vyuZzit § piiprav skript jako gedlohytady obrazik
Z webnice J. Klikorky, B. Hajka a J. VotinskéhOhecna a anorganicka cherhi@ monografie |. Krause
»Struktura a vlastnosti krystal. Za prepsani textu pét podtkovani L. Frantové a A. Zlesakové.
Zawrem, i kdyz ne v poslediiad®, autdi dékuji Dr. L. Vanekovi a RNDr. V. Zbrankovi za teclky
nara:né zpracovaniidloh skript a jejich korimou @ipravu k vydani.

Praha, Unor 2007 za autory Zgleicka



1. Uvod

1. 1. Sowasna anorganicka chemie

Chemie jako ostatniffodni wdy (fyzika, biologie, geologie, astronomie aj.) & rozdil
od wd humanitnich (pravni&dy, filosofie, historie apod.) zabyva studiem zakopodle kterych
piirodni probihaji. V systémuifpodnich ¥d pak Ize chemii definovat jakosdni obor, ktery se
piedevsim zagfuje na studium &u, pri nichZz dochazi k latkové vyné, t.j. kdy z vychozich latek
vznikaji latky nové s odlisnymi fyzikadéachemickymi viastnostmi. Chemie ma proto v systému
piirodnich ¥d nezastupitelné postaveniiedevsim @ piipraw novych latek s pozadovanymi
vlastnostmi.

PrestoZe je anorganickd chemie nejstarSi chemickscipdinou, vzbuzuje v oblastistého
i aplikovaného vyzkumu stale wmtajici zajem a jeji vysledky nachézeji Siroké aohwustranné
uplatreni nejen v nejizréjSich oblastech @myslu, ale pispivaji i k rozvoji chemie jako &dniho
oboru. Anorganicka chemie séedevsim zabyva chemickymi pochody, které se tydagimickych
prvka a jejich slodenin. Dnes bychom &ti nasli prvek, ktery neni zéjakého hlediska vyznamny
a proto sam nebo jako s@st slodenin zkouman. Pozornost je saeskna na latky s vyznamnymi
fyzikalnimi vlastnostmi, fedevsim keramické materialy, skla, stavebni hniétiky pro elektrotech-
niku a produkty metalurgickych prodesAnorganicka chemieigpeéla i k vyrobs a vyuziti atomové
energie. Velmi rozsahlou a perspektivni &msti oboru je dnes oblast koordin&h slogenin, kterd
vyzname prispiva k rozvoji bioanorganické chemie a oblastomkovovych slokenin

Pokroky dosazené v poslednich padesati letech Ignhatbrganickou chemii ze stadia, kdy
byla souborentasto libovol vybranych faki, uvedenych do ditych souvislosti jen na zaklad
periodického systému. Moderni anorganick& chendie Aistava do jisté miry popisnou a zobrazujici,
popisy vSak stale vice nabyvaji kvantitativniho rekéeru. Dnes jiz neni mozné vykladat anorga-
nickou chemii z historického hlediska. Vyklad musipovidat nejnosjSim teoretickym a fyzikakn
chemickym poznatkm. Tento pistup je navic snaz8i adomosti, které studenti na jeho zakad
ziskaji, jsou trvalejsi.

1. 2. Naph skript a doporuéeni ¢tenaram

Vyklad teoretickychéasti anorganické chemie, ktery je népini tohotebmiho textu, je
zaloZzen na kvant@mechanickém popisu atomu a vystavby jeho elekinpeio obati (kapitola 2).

Tento pFistup umotuje vyklad vazby za vyuZiti dnes nejrae%EjSi predstavy, tzv. teorie mole-
kulovych orbitali. Vyklad vazby dale zahrnuje pasaze, které #tysji zakladni zakonitosti stavby



molekul, napiklad jejich tvary a symetrii, iontovou vazbu jagtipad extrémé polarizované vazby
kovalentni, vazebné pamy v tuhych latkach i slabsi silovéigpbeni mezi molekulami v konden-
zovanych fazich (kapitola 3).

Cetné anorganické latky jsou latkami krystalickyrRitoto sodasny rozvoj metod studia
krystalové struktury vyZadoval, aby byl do skriptazen i striny vyklad pevného stavujgdevsim
krystalografickych a krystalochemickych zakonitgktipitola 4).

Pouzity popis atofha molekul, t.j. jednoho nebo vice kladnych jadeklopenych oblakem
elektroni nazor ukazuje vysledky, jez dosahla kvantova mechanik@siednich osmdeséti letech
svého rozvoje. VSechny stasné poznatky a vyvoj nasléuji tomu, Ze se dnesni kvantomechanic-
ké predstavy ani model atomu v nejbliz8i dgiindstatiji nezneni. Spise Ize f@dpokladat, Ze blizsi
poznani vazebnych vlastnosti atom molekul vyraz#é prispéje k rozvoji jedné z nejaktuajsich
oblasti anorganické chemie, studiu reakci anorggaic slowenin, edevsim z pohledu jejich
mechanizn (kapitola 5).

Bylo by omylem se domnivat, Ze kterémukoliv 8 chemie Ize porozu#h zvliadnutim
prisludné teorie bez dostare znalosti fakt. Proto na tento dil skript, ktery obsahuje &guvytah
nékterych teoretickych ¢asti anorganické chemie, navazuje vydani druhéHa, diénované
systematické anorganické chemii.

NejlepSim zpisobem, jak pochopit teorii, je jeji aplikace. Zde Is vyhodou vyuZit skript
autofi Z. Micky, D. Havlika, I. LukeSe, J. Mosingera a P. Vojtiskaakladni pojmy, fiklady
a otazky z anorganické cherhi&tera byla vydana opakovamakladatelstvim Karolinum (1995, 1998,
2002, 2003, 2005). Tatocebni ponicka je ¥novana zaklaiim stavby atomu, chemické vazby,
krystalografie a krystalochemie a umaoje posluch&im, aby si osvojili zakladni pojmy teoretické
anorganické chemiefipieSeni praktickychifkladi a problénd.

Soutasti skript ,Teoreticka anorganicka cheriige striiny seznam odkdizna literaturu, ktery
je v ttidéni podle jednotlivych kapitol uveden na konci skriptendi umozni, aby mohl roz8f své
znalosti tématu, a poskytuje i celdadu dalSich vhodnychriladi k procvicovani. Citovana je
predevsim literatura, ktera poskytuje vyvazeny pohliadiednotlivécasti textu, picemz byla dana
prednost tebnicim a monografiimipd pivodnimi pracemi.

1. 3. Symboly a zkratky

Pro Usporu mista &t8i srozumitelnost textu se ve skriptech misto a&asto pouzivaji sym-
boly a vzorce. Nepstji se vyskytujici symboly jsou uvedeny ¥ghledu na nasledujici stkan

V textu jsou pouZity i ékteré zkratky orbitdl: AO — atomovy orbital, MO — molekulovy
orbital a HO — hybridni orbital, hrami orbital

Vyznam ostatnich symhibk zkratek je uveden ndigluSnych mistech v textu.
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aktivita, Bohfiv polomer

nukleovésislo, A; elektronova afinita

molarni koncentrace, rychlostéha

disoci&ni energie

elementérni naboj

energie, elektrodovy potencial (vZdy s indexely);miizkova (ntizova) energie
sila, Faradayova konstanta

Gibbsova energie

Planckova konstantd; = h/2m

entalpie

intenzita elektrického pole, ionizai energie

rovnovazna konstant&,, Kg disoci@&ni konstanta kyseliny, zasady;

Ky iontovy sodin vody; Ky hydrolyticka konstanta

vedlejsi kvantovéislo, délka vazby

kvantoveéislo celkového orbitalniho momentu

hmotnostm magnetické kvantové&slo; mg spinové kvantovéislo

hlavni kvantov&islo, latkové mnoZstvi, get naboj pii elektrodove reakci
hybnost, tlak

elektricky naboj

polomer

radiélni sloZka vinoveé funkce, plynova konstaetaktricky odporR., Rydbergova konstanta

celkové spinové kvantovéslo, entropie

¢as, teplota ve °C

absolutni teplotal, teplota varuT, teplota tani
elektrické napti

rychlost

potencialni energie

uhlova slozka vinoveé funkce

protonové (atomoveaislo, Z¢ efektivni naboj jadra
elektrick& polarizovatelnost

permitivita; &, permitivita vakua

meérna (specificka) vodivost

vinova délka

magneticky momenjy, permeabilita vakua
frekvence;y vinocet

elektrostaticky parametr

hustota

elektronegativita

vinova funkce



1. 4. Fyzikalni velginy a jejich jednotky

V textu jsou pouzity fyzikalni valiny a jim odpovidajici jednotky, které vychazeji sedmi
zakladnich vetiin mezinarodniho systému Sl uvedenych v tab. 1.1.

Tabulka 1.1. Zakladni jednotky Sl

Fyzikalni veli¢ina Symbol vel€iny Nazev jednotky Symbol jednotky
délka I metr m

hmotnost m kilogram kg

cas t sekunda S

elektricky proud I ampér A

teplota T kelvin K

latkové mnozstvi n mol mol

svitivost ly kandela cd

Na zaklad jednotek uvedenych v tab. 1.1 byla odvoziada dalSich jednotek, z nichZkteré
jsou také sotasti skript. Jejich seznam spolu s definicemi jedawnev tab. 1.2.

Tabulka 1.2. Odvozené jednotky Sl se zvlaStnimi nagv

Fyzikalni veli¢ina Symbol vel€iny | Nazev jednotky | Symbol jednotky | Definice
kmitocet (frekvence) | v hertz Hz st

sila F newton N kgm-s™
energie E joule J N-m

vykon P watt w Jst

tlak P pascal Pa Nm2=J-m3*)
elektricky naboj Q coulomb C As

elektrické napti U volt \Y; J-At.st
elektricky odpor R ohm Q VAT
elektricka vodivost | G siemens S Q™

YPa=N-m?=kg-m*-s?=Jm?

Rada velkin (ionizaini energie, elektronova afinita apod.) je vygmh v jednotkach eV, které
jsou pro charakterizaci vlastnosti atorm molekul v #kterych gipadech vhod¥Si. Rrepaiet Ize
provést podle vztahu 1 eV = 96,485 kibl ™.



Souwasti textu jsou i &které dilezité konstanty, které jsou shrnuty v tab. 1.3.

Tabulka 1.3. Hodnoty rékterych fyzikalnich konstant (¢iselné Udaje jsou udany na 5 platnychliislic)

Fyzikalni konstanta Symbol Hodnota

rychlost sétla ve vakuu c 2,9979245210° m-s™
permeabilita vakua o 4t-107 J-s*-CPom
permitivita vakua & 8,8542.10" J*'.Cc*-m™
atomova hmotnostni jednotka u 1,6605 10" kg
Planckova konstanta h 6,6262:10%* J-s
plynova konstanta R 8,3143 JK*-mol™
Faradayova konstanta F 9,6487-10" C-mol™
Rydbergova konstanta R 1,097310' m™
Bohniv magneton B.M. 9,2741:10* A-m™2
Avogadrova konstanta N, 6,0220 102 mol™

1. 5. Tabelace&iselnych hodnot a vyjadovani vektoni

Zbytetnému opakovani jednotek v tabulkach bylo zakmartim, Ze jsou uspadany takovym
zpasobem, aby bylo moZné do slotdpevadt pouzeciselné hodnoty. Vifipad, Ze tabulky charakte-
rizuji pouze jednu velinu, piisludna jednotka je uvedena v nadpisu tabulky. RUjsé tabulky vice

fyzikalnich veltin, je uveden jejich symbol, a jednotka je vyas@a pod Sikmotarou.

Neékteré fyzikalni velkiny pouZzité ve skriptech maji charakter vektoK uréeni €chto velgin
je treba znéat nejen jejichiselnou hodnotu a &hici jednotku, ale i sir. Vektory jsou v textu

i obrazcich ozngeny poloténou kurzivou, naipt.
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2. Struktura atomu

Dnesni vys¥tleni vzniku atom je zaloZeno nafedsta¥ tzv. velkého itesku. Riblizné
pied 15 biliony let byla veSker4d hmota vesmiru kotrmetina do bodového prostoru, ve kterém
doslo k obrovské explozi.iPteplotach okolo 19K ptitom vznikla fada elementarnich ¢astic
(mikrocastic), které rdy prilis vysokou kinetickou energii na to, aby se mofmgzi sebou sdruZovat.
AZ pozdiji, pii ochlazovani vesmiru diky jeho expanzi, séahav disledku tzvsilnych sil kratkého
dosahu vytviet interakciprotoni a neutroni jadra atord. P dalSim poklesu teploty se uplatnily
elektromagnetické sily mezi elektricky nabitymi jadry alektrony, coz vedlo ke vznikuatomi.
Dnes atomy tvid vice nez 100 pruk které jsou sloZzeny z elementarnigstic. Zakladni vlastnosti
nékterych elementarnictastic jsou uvedeny v tab. 2.1. Jak jiZ bkddeno,jadra atomi jsou sloZzena
Z protori a neutrof, které se spot®mé nazyvajinukleony. Paiet nukleord v jadle udavanukleové
(hmotnostni)¢islo, A, které umo#iuje rozliSovaniizotopi, t.j. atonti, ktera maji stejnd protonova
¢isla a lisi se v ptiu neutrori. Paet protori v jadre udavgrotonové (atomovéXislo, Z. Vzhledem
k tomu, Ze atomy na rozdil od idnjsou ¢astice elektroneutralniislo Z rovréz vyjadtuje paet
elektroni atomu, které vytu&ji atomovy obal.

Tabulka 2.1. Frehled rékterych elementarnichéastic

éastice symbol Klidova hmotnostni naboj/ C spin
y hmotnost / kg ¢islo ) P

proton P 1,673 10 1 +1,602 107 1/2

neutron n 1,675 107 1 0 1/2

elektron e 9,109 107 0 -1,602107"° 1/2
foton % 0 0 0 1

neutrino v =0 0 0 1/2

pozitron e’ 9,109-10°% 0 +1,602 10" 1/2

Pro chemii, kter4 serpdevsim zabyvarfpravou novych latek a studiem jejich vlastnosti,
je zékladnim ukolem dokonalé obj&sn struktury elektronového obalu atomu. Znalostladkich
zakonitosti elektronové struktury atomu uro uspdadani prvk do uceleného systému a vede
k pochopeni celéady jejich vlastnosti. Elektronovy obal atomiéegevsim jeho W)Si ¢ast (valegni
vrstva), rozhodujicim Zsobem wtuje vazebné moZznosti atdma tim gedukuje i vlastnosti
vznikajicich latek. Proto bude Uvod této kapitonpevan charakterizaci elektronové struktury aiom
za vyuziti kterych zakladnich igedstav kvantové mechaniky. Pojeti vykladu bude &ano
predevSim na kvalitativni postiZzeni problémiitdm budou vyuZivana spiSe schématicka zn&ndrn

nez gisn matematické postupy.
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2. 1. Struktura elektronového obalu atomu vodiku

V8echny neutrdini atomy s protonovyiislem Z maji Z elektron, jejichz celkovy zaporny
naboj je zcela kompenzovan pozitivnim nabojem jalektrony jsou fitom elektrostatickymi silami
piitahovany jadrem, v ifipact viceelektronového atomu vSak dochazi i k vyrazné@dpuzovani
elektroni mezi sebou. Chceme-li proto popsat elektronovouksiru atomu, je vhodné se n#je
vénovat vodikovému atomu, ktery ma pouze jeden adekér vzajemné odpuzovani elektioneni
nutné uvazovat. Pak lze vyuZit ziskan@dstavy o stavbtohoto atomu k fibliznému popisu
struktury aton viceelektronovych. Vzhledem k tomu, Ze elektronowtrukturu atort je vhodné
popisovat v pojmech kvantové mechaniky, je nutnénsgkive zminit o ®kterych zékladnich
piedstavach této teorie.

2. 1. 1. Z&kladni principy kvantové mechaniky

Zakladni pedstava kvantové mechaniky vychazi
Z poznéani, Zecastice mohou mit vlastnosti vinové,
t.j. z predstavy vinog-korpuskularniho dualismu. Podle
této pedstavy castice jako elektron v atomu je nutné
popsat vinovou funkciy, ktera je matematickou funkci
polohy sodadnicx, y, z a ¢asut. VInova funkce fitom
uréuje rozmisini elektrori v atomech a tim je i zakladem
k vykladu vlastnosti atotna slokenin. Nuthost spojeni
¢astic s vilnami, pozgi vinovymi funkcemi, poprvé
vyslovil francouzsky fyzik L. de Broglie v roce 142
Navrhl, Ze podob# jako pro foton plati podle zakona
o ekvivalenci hmoty a energie i ptéstice vztah:

Obrazek 2.1. VInové funkce vol& se pohybujici
¢astice. KratSi vinovad délka odpovida #si
hybnosti &astice (a), delSi vinova délka mensi

p=nhi/A (2.1)  hybnosti (b)
Vinova délkaA (vzdalenost dvou vrcholviny) je tedy nefimo Unérna hybnosticasticep (sowin
hmotnosti a rychlosti). Konstantaje nazyvana Planckovéa = 6,626 - 13* Js) a byla zavedena
pii popisu elektromagnetického ieai absoluté cerného &lesa M. Planckem. Z uvedeného vztahu
vyplyva, Ze ¥tSi hybnostéastice odpovida kratSi vinové délce jeji vinovékten(obr. 2.1). Vztah byl
potvrzen experiment&nC. J. Davissonem a L. H. Germerem (1927)iikagstili, Ze proud rychlych
elektrori dopadajici na krystal podléha difrakci, kterayjei¢kou vlastnosti vin. Poznatek, Ze hmota
ma vlastnosti vin byl vyuzit v technice elektronali&akce, kde potenciélni rozdil 40 kV je vyuZzivan
k urychleni elektrot na rychlost, i které maji vinové délky okolo 5 pm. Difr&ki obraz ziskany
pti praichodu svazku elektrénplynnym vzorkem nebo vznikly odrazem na kryst&ypak analyzovan
a slouzi k ziskani vazebnych délek awhj. pii ur¢ovani struktury latek.
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Princip neur¢itosti

Dusledkem vinového charakteru hmoty je skatest, Ze neni mozné s@msré presré urdit
polohu a hybnostastice. Tento zav je vyjaden kvantitativié principem neur¢itosti, navrzenym
W. Heisenbergem. Podle uvedeného principu platihzt

Ap-AX = 7 (2.2)

kde 7 =h/2m Z omezeni velikosti zdola s@inu Ap - Ax vyplyva, Ze¢im mensi jeAx, tim wtSi
musi bytAp. Cim presr¥ji tedy utime polohuastice AX), tim nepesr¥ji je uréena gisludna slozka
jejiho impulsu Ap) nebo naopak. Zde je nutnéurdznit, Ze neuitost neni dsledkem chyb
zpisobenych nagsnosti néteni, ale Ze jde o natitost principialni. Podobhi negesnost pro weni
energieAE je Heisenbergovym vztahem spojena sfegposti ufenicasuAt:

AE-At = K (2.3)

Izolované atomy v3ak maji viiti strukturu, ktera neni funkeasu.Casova sotadnice existence
atomu niize byt utena s libovolnou (i nekoaou) nepesnosti At — «). Vztah neuwtitosti v tako-
vém gipad pripousti plg urcit energii jeho stacionarniho stavu. Z tohofwablu Ize velmi pesrg
uréit energie hladin, na nichZz se elektrony v poteliog@m poli jadra atoi vyskytuji. Pro chemii
vyplyva z principu neuitosti dilezity zawr, Ze nelze elektronufigoudit gesnou obznou drahu,
na které by se pohyboval kolem jadra. Takovy plamét model byl navrzen E. Rutherfordem,
objevitelem jadra atomu a vyuzit N. Bohrem, jak&lad pro model atomu vodiku. Bohrovéepdstava
elektronu obihajiciho kolem jadra vSak vyZaduje most sodasného fesného stanoveni polohy
a hybnosti elektronu. Princip vyinosti tuto moznost a tim i planetarni model atordiku vylwiuje.
Predstavu obihajicicliastic Ize vyuzit najklad pro velké hmotné objekty jako planety, aleip®
za predpokladu, Ze nebudeme uvaZovat moznostasmého fesného ufeni jejich polohy a hybnosti.

Schrédingerova rovnice

Revoluni predstava o vinové povazeéastic vedla rakouského fyzika E. Schrodingera

v roce 1926 k formulaci rovnice, jejizSeni vede ke skuteé vinové funkci. V fipad reSeni
Schrédingerovy rovnice pro volnotastici, napiklad elektron ve svazku papiskexistujeteSeni
pro libovolnou vinovou délku. V ffipact castice umisiné v malém prostoru nebo vazané ikgp
hujicimu jadru (elektron v atomu), l1ZeSeni ziskat pouze pro jisté energie. To znamenanérgie
takovychtocastic jsou kvantovany, nebo-li omezeny na diskrétdnoty energie. Toto kvantovani
ma v chemii rozhodujici vyznam, protoZe popisugbhi stavy atorh a molekul a ufuje charakter
chemickych vazeb.

Schrédingerova rovnice je zékladem pro popis ebektivazanych v atomech a molekulach.
PrestoZe neni nutné se zde zabyvat explicitfi@igenim tohoto vztahu, je vhodné se zamyslet nad tim
co rovnice pedstavuje. Pro jednoduchyipadcéastice o hmotnostn pohybujici se v jednorozZimém
prostoru s potencialni ener§lj ma Schrédingerova rovnice tvar
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n? dy
-— —+VyY=E 2.4
om o W= Ey (2.4)
Ackoli mizeme tento vztah uvaZovat jako zakladni postutét,odvodit, Ze jeho prvrilen angrny
d’w/dx? je kinetickou energitastice. Pak lzéici, Ze vztah (2.4) celkem jednoduse v kvagtov
mechanickém pojeti vyjadje skuténost, Ze celkova energigsticeE je soktem jeji kinetické

a potencialni\) energie.

Kvantovani fyzikalnich veli¢in

Jednoduché vystleni, jak kvantovani energie 4/\ /\

vyplyvad ze Schrddingerovy rovnice, lze ziskat, ljget
uvazujemesastici v jednorozrirném prostoru s konstantni
potencialni energii mezi dma neprostupnymi &ami,
tzv. potencialové jag VInova funkce odpovidajici tomuto

/\

systému je podobna chovani houslové struny: jejinbta

Energie —

3

musi byt nulova ve &bhach; mezi ghami vinova funkce \/
od.pov.lda stojatému wni s p&tem pilvin, ktery je nutné uzlovy bod
vyjadiit celym ¢islemn (obr. 2.2). Pro celkovy get pil-
vin n délka vinové funkcé musi odpovidat: 2

A=2L/n, (2.5) 1
kde L je vzdalenost mezi &ami potencialové jamy. 1

X

Vhodnym feSenim Schrddingerovy rovnice pro takto

umisgnou ¢astici jsou viny, které Ize matematicky popsatobrazek 2.2. Energie éty¥ nejnizsich hladin
¢astice v jednoroznérné potenciadlové jang.
Hladiny charakterizuji vinové funkce s vinovymi
délkami 2L, L, 2/3L a 1/2..

vinovou funkci

Y = sinzjx = sin mix : (2.6)

kden=1, 2, ... Cislon je piklademkvantovéhoéisla, t.j. celéhoiisla, které oznéuje vinovou funkci.
Obecrt ¢islon uréuje dovolené hodnoty jistych vliastnosti systémuo. jBdnoroznirny systém postalje
k popisu vinové funkce pouze jedno kvantgigo.

VInova funkce pran =1 na obr. 2.2 vychazi z nulové hodnoty vnath potencialové jamy
(pti x=0 ax=L) a nabyva v celém prostoru kladnych hodnot. Vinawikce pron=2 je kladna
pro 0<x < 1/2L, prochazi nulou ve idu jamy a je zapornadasti 1/ <x<L. Bod, ve kterém
vinova funkce prochazi nulou, se nazywAovy bod VInova funkce pran = 1 uzlovy bod nema,
pron = 2 ma jeden uzlovy bod. Obrazek ukazuje, Zerpro3 existuji dva uzlové body a pro= 4
uzlové bodyit. Patet uzlovych bod tedy obect nabyva hodnoh—1. Dovolené energigastice pak
jsou dany vyrazem
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E=——, n=12, .. 2.7)

Je Zejmé, Ze obdohnjako vinova funkce i kvantovéislo n uréuje dovolené energie systému.
Z chovénicastice v potencialové jamze odvodit dva dlezité za¥ry, které plati i ve sloZfSich
atomech a molekulach:

1. zvySujicimu se pou uzlovych bod odpovidaiist hodnot energie

2. zwtSovani systémuistL) vede k menSim rozdiin v energiich sousednich hladin energie.

Jako ilustraci prvého z uvedenych tvrzeni Ize

uvést, Zze vinova funkce, castice man—1 uzlovych
bodi a energie je Gman® Pro ilustraci druhého

tvrzeni uvazujme velikost potencialové jaiyRozdil

energii hladin s kvantovyndislyn an+1 je

2

8 mL?

AE = By —Ey= (2n+ 1) (2.8) (@

Vidime, Ze pi vzrastuL se rozdily v energiich hladin
snizuji (obr. 2.3). Obdokinse chovaji hladiny energii

atomi a molekul v pipac, Ze rostou jejich rozeny.

Energie

Napiklad maly atom helia ma& energetické hladiny

umisgny ve velkém odstupu a atom je inertni ke svému

okoli a netvéi Zadné slogeniny. Velky atom xenonu
ma energetické hladiny umistly blizko sebe, snadn (b)

reaguje za tvorbyérkohka slowenin. Obrazek 2.3. Rozdily mezi energiemiastic v za-
vislosti na Sice potencialové jamy

Prechody elektroni

Kvantovani energie mike@distic potvrdil objev uiitych diskrétnich frekvenci elektromagne-
tického zdeni, které je absorbovano nebo emitovano atomytoT@njev Ize vys#tlit piedstavou, Ze
elektromagnetické %éni o frekvenciv se sklada z tokdastic nazyvanycHiotony, z nichz kazdy ma
energiihv. VysSi frekvence sila pitom odpovida vy3Si energii kazdého z fatoSowasre vétsi
intenzita s¥tla je dana #tSim p@tem fotori ve svazku paprsk Energie atorin nebo molekul se
zvySuje ohv v pripads, Ze ¢astice absorbuje foton o frekvenei Obdobg, jestlize atom nebo
molekula emituji foton o frekvenat, energie se snizi o hodndiw. Toto pozorovani bylo shrnuto
v Bohrové frekvenéni podmince kteraiika, Zze pi zméné energie atomu nebo molekulyAdE musi
frekvence absorbovaného nebo emitovanébttesedpovidat

AE = hv (2.9)
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Energie elektronu v uzéeném systému stejnak jako v atomu a molekule je kvantovana a pjsto
dovoleny pouze dité zmeny energie)AE a tim absorbované a emitovanétkvmiZe odpovidat pouze
urcitym hodnotamv. Prechody mezi hladinami €t&imi rozdily energii pak jsou spojeny s viigdm
(nebo absorbci) #ani o vy3Sich frekvencich, obdabprechody mezi blizkymi hladinami nastavaji
pii niz8ich frekvencich.

Vzhledem k tomu, Ze mezi frekveneia vinovou délkoul existuje vztah

A=clv, (2.10)

pii piechodech mezi hladinami s velkymi rozdily energieejnitovano (absorbovano)reai o krat-
kych vinovych délkach. Nd&fklad z&eni o vinovych délkadch v rozmezi 46800 nm je nazyvano
viditelnym swtlem. Vztah mezi barvou, frekvenci a vinovou déllsuitla v této oblasti je uveden
na obr. 2.4. Vlastnosti absorbovaného nebo emitavarsétla, zvlase¢ frekvence, jsou iezitym
zdrojem informaci o energiich jednotlivych hladiroto jsou energie hladin vyjaayany veléinami
a jednotkami, které jsou pouZzivanyi gharakterizaci z&ni. Nejpouzivagjsi velicinou je dnes
vinocet, v

7 =Y -2 (2.11)
C

jehoz zakladni jednotkou je reciproky centimetr;tnVInocet v cm® ptedstavuje peet vinovych
délek z&eni, které fipadaji na 1 cm. KratSi vinové délce odpovida vydsocet. Studium vibraci
molekul za pouziti infréervené a Ramanovy spektroskopie je pré@wddv oblasti vinéta

200-4000 cm?, vinoity viditelného swtla lezi v oblasti okolo 2 - f0cm™ a ultrafialové zéeni

je blizké 16cm™

k frekven&niinterval svétla >|

14 14
frekvence (Hz) 7,68. 10 3,95. 10
8.. 10 7.10% 6 . 10" 5 10" 4. 10"
L] T T
fialova
modri
odpovidajici allam
Zluta
barvasvétla 5 )
cervena
| | ] | —T 1
S 500 600 700 800

vinova délka (nm)

interval vinovych délek ve vakuu

390|< >| 770

Obrazek 2.4. Vztah barvy a frekvence sttelného z&eni
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Bornova piredstava

Predstava vinového charaktetiastice byla
blize objastina rtmeckym fyzikem M. Bornem.
Ten zavedl fedstavu, Zétverecy? vinové funkce je
uamerny pravdépodobnosti nalezenicastice v dané
oblasti prostoru. Podle tétBornovy predstavy je
velka pravdpodobnost nalezerfstice tam, kdey?
nabyva vysokych hodnot, v oblasti, kgé odpovida 0
nule, naopakastici nelze nalézt. Vdiina (2 je pro-

L, Obrazek 2.5.
to nazyvanahustotou pravdépodobnosti vyskytu  Hustota pravdépodobnosti vyskytugéstice v jednoroznimé

¢astice. Obr. 2.51kazujehustotupravdspodobnosti ~ Petencialove jané pro kvantovagisian =1a 2
pravéEpodobnost nalezeniastice ve $edu prostoru, v ifjpac n = 2 Ize ¢astici nalézt na obou
stranéach od gdu a nulova prawgodobnost nalezeni je veesiu prostoru a odpovida ji uzlovy bod.

Presny vyklad vinové funkce je spojen s objemovym elementem & oblasti prostoru, jaky
zaujima nafiklad atom. Pravtpodobnost nalezeni elektronu v objemovém elemeatijeddana hod-
notou ¢?do, kde ¢ je hodnota vinové funkce vékterém bodu tohoto elementuys je hustota
pravaEpodobnosti vyskytu elektronu v tomto mdisCelkova pravépodobnost nalezeni elektronu
kdekoli ve vesmiru pak odpovida stw (integralu) vSech pra¥gdodobnosti jeho vyskytu ve vSech
objemovych elementech, na které vesmir Ize dizdVly vSak vime, Ze pravghodobnost vyskytu
céasticenékde je 1 (éastice se &kde ukiteé vyskytuje), proto vinova funkce musi vyiplhat vztah

J‘wzda: 1 (2.12)

Vinova funkce splujici tuto podminku je pak ozéavana zanormalizovanou a Bornova pedstava
je platna pouze pro takovéto normalizované vinawgée. Kvantova mechanika tedyregnosiuje

pii popisu chovantastice pravépodobnost jejiho vyskytu viznych oblastechipd gesnym uéenim
jejiho umiséni. Tim se vyrazalisi od klasické fedstavy elektronu pohybujiciho se po orbitélni draz
kolem jadra atomu.

Znaménko vinové funkce

VInovéa funkce ma oblasti s kladnymi a zapornymi Amgami. Znaménka vinové funkce vSak
nemaji bezprosedni fyzikalni vyznam. Pra¥godobnost vyskytu elektronu je totiz dattaercem
vinové funkce a nezélezi na znaménku. Totikégd znamena, Ze v obladtladné ¢asti vinové
funkce neni ¥tSi pravépodobnost vyskytu elektronu nez v oblasti se z&paranaménkem vinové
funkce. Chceme-li interpretovat vinovou funkci, jetné se fednostg zan®iit na jeji absolutni
hodnotu velikosti.
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a) Prekryv

~

Znameénko vinové funkce vSak nelze zcela opominout.
Je zvlast dulezité tehdy, kdyZ se ve stejné oblasti prostoru
nachazeji d¥ ¢astice popsané vlastnimi vinovymi funkcemi.
VInové funkce pak Ized$tat pouze v migt kde ol vinové
funkce nabyvaji nagklad kladnych hodnot. Takovéto interfe-
rence vinovych funkci pak vede ke zvySeni pépadiobnosti
nalezenicastice v pekryvu (obr. 2.6a). Tento aspekt vino-

Vlna 1

Vina 2

vych funkci je velmi dleZity pii popisu vzniku chemickych
vazeb. Na druhé strankladna oblast jedné vinové funkce

mize byt potldena zapornou oblasti funkce druhé. Takovyto .., Prekryv
AN Vina2

(b)

piekryv vinovych funkci sniZzuje praggdodobnost vyskytu
¢astice v dané oblasti (obr. 2.6b).

Rozsah pekryvu dvou vinovych funkcigy a ¢»

je vyjadrenintegralem pirekryvu S, ktery je definovan jako
Obrazek 2.6. HRekryv vinovych funkcii, které

S :J' 7/ l//de' (2_]_3) maji v uréité ¢asti prostoru stejné (a) nebo
rozdilné (b) znaménko

Jedna-li se o dv vinové funkce vyrazh separované

(napriklad dw ¢astice umiginé v odliSnych potenciélovych

jamach), pak je integréliekryvu nulovy §=0), protoZze

v mis¢ velkych hodnot jedné vinové funkce jsou hodnoty

(@) funkce druhé malé a vysledny seti je ve vSech mistech
prostoru maly (obr. 2.7a). Jestlizeédvinové funkce jsou
velmi podobné a maji stejn4 znaménka v mistéekrpvu,
hodnotaS se niize bliZit jedné (obr. 2.7b). Hodnotu jedna
nabyva integral fekryvu v gipact dvou identickych funkci.
Nulovy prekryv nastava také vifpact, Ze d¥ vinové

(b) funkce maji v jednétasti prostoru pozitivni igkryv,
zatimco v jin&éasti se jejich fekryv vyrusi (piklad prekry-
vu pro vinové funkceéstic sn=1 an=2 v potencilové
jamé na obréazku 2.7c). Takovéto @dvlnové funkce jsou
ozna&ovany zaorthogonalni. Integrél gekryvu tak viasts
vyjadruje podobnost vinovych funkci.

©

Obrazek 2.7. HRekryv vinovych funkci dvou ¢astic, které jsou umisény v odliSnych (a) a blizkych (b, cf¥astech prostoru
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V anorganické chemii jgasto dilezité relativni odliSeni znamének dvou vinovychKci nebo
raznych oblasti jedné vinové funkce, zvka§iti Uvahach stup# jejich prekryvu. Proto jsou
v obrazcich oblasti vinovych funkci ozftwdny znaménky, pdfpac oblasti s op&nymi znaménky
jsou vyzngovany fiznym odstignim (s\wtlé a tmave&asti).

2. 1. 2. Atomové orbitaly

VInové funkce elektronu v atomu jsou nazyvatgmovymi orbitaly (dale ozndovany AO).
Nejdiive se budeme zabyvat vlastnostmi atomovych otfbit@diku, jejichz znalost je nezbytna
pro pochopeni elektronového obalu ostatnich vik&eleovych atom.

Atomové orbitaly vodiku a jejich energie

Atom vodiku je sloZzen z poziti¢nnabitého jadra o atomovétisle Z=1 a naboji €
a jednoho elektronu (ndboje}: Potencialni energie elektronu vazaného k jadrwzdalenostr
obecré odpovida

Z¢
Adme,r

V = —

(2.14)

kde & je zakladni fyzikalni konstanta permitivita vakigg = 8,854 - 1023 C?m™). Vyjadtujeme-li
energetické schéma atomu vodiku, je vhodné defickiprvolit, Ze energie soustavy jadro — elektron
pii takové vzdalenosti, kdy na sebe vzajemepisobi § — ) a ve vztahu ke vzajemnému sad-
nému systému se nepohybuji nebo pohybuji rychlostiO, bude rovna nule. Za této podminky ma
Schrddingeiv vztah
2 [o® 9% 07
S 2m, (ax2 "oy o7

) Y +Vy = EyY (2.15)

jednozn&né feSeni pro libovolnou kladnou hodnotu energie (viabbdnoty energi& = 0 tvari
energetické kontinuum). Vifpad, Ze castice (elektron) je zachycena jadrem (je udnist

v trojrozmerné potencialové jas), eSeni vyZaduje zavedeni trojiceantovych ¢isel— cel@iselnych
parametit n, | a m; a vede ke zcela &itému nekoné&nému souboru diskrétnich zadpornych hodnot
energie (vlastni hodnoty pie < 0 jsou kvantovany). Dovolené energie hladin vodétm atomu
jsou ugeny pouzehlavnim kvantovym ¢islemn a jsou dany vztahem

hcR-
E = gz n=1,2, .. (2.16)

kde R., piedstavujeRydbergovu konstantyejiz numericka hodnota 1,097 -°1€m* v prepditu
odpovida energii 13,6 eV.
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nl E. Elektron o zaporné hodnoenergie je tedy umis-
g|CCIIIIIIIIIIIIIIIIIIIIIIIIE, tén na rkteré z kvantovych hladin ozéenych
4s 4p 4d 4f _ v ‘iz :
4| T ITHITITFII T} E. n=1, 2 ... (obr. 2.8) afpzachyceni jadrem uvolnil
3 3p 3d cast své energie, n#glad ve forng elektro-
3I{HITHIITT E; magnetického z&ni. Nulovou hodnotu energie
nabyva @i n = o (E,). To odpovida Uplnému
. odtrzeni elektronu od jadra neboli ionizaci atomu.
2s 2p Nad nulovou hodnotou elektroniite nabyvat, jak
2| L F2 jiz bylo uvedeno, libovolnych energii (pohybuje se
\‘xlgi ) v energetickém kontinuu). Na obr. 2.8, na kterém
ifz degenerovano je schéma energetickych hladin jednoelektrono-
vého atomu dale vidime, Ze v tomttigad® maji
- v8echny orbitaly téZen-kvantové vrstvy zcela
1 _|1:5= E, stejnou energii, jsou energeticklegenerovany
N . / Mezi hladinami orbital o stejném hlavnim
AO

kvantovém ¢isle neni u atomu vodiku Zadny

Obrazek 2.8. Schéma energetickych hladin orbitéil atomu energeticky rozdil a kazda-kvantova vrstva je
vodiku s vyznaenim degenerace nz-krét degenerovéna.

Atomova kvantovacdisla

Orbitaly patici do jednotlivychvrstev atomut.j. orbitaly o dané hodnémn) lze dale rozdit
do podvrstev. Kazda podvrstva je charakterizovaredlejSim kvantovym ¢islem|. Toto kvantové
¢islo vyjadujici orbitalni ahlovy momerit nabyva pro hlavni kvantowiéslo n nasledujicich hodnot

| =0,1..n-1 (2.17)
celkem tedyn raznych hodnot. Pak vrstva majigi= 2 se sklada ze dvou podvrstev: jedné=<

a druhé $ = 1. Misto oznéovani podvrstev kvantovyniisly se v odborné literatte pouZivaji pismena

l: 0 1 2 3 4
s p d f g

Je Zejmé, Ze existuje pouze jedna podvrst¥ave vrste sn =1, d¥ podvrstvy § ap) ve vrste
sn=2, fi(s,pad) ve vrst¥ sn = 3 actyii (s, p, d af) ve vrst& sn = 4.

Podvrstva s kvantovyndislem| se sklad4 zel21 orbitali, které jsou charakterizovany
magnetickym kvantovym ¢islemm,, které nabyva [2+ 1 hodnot

m =1 1-1,1-2, ... (2.18)

Napriklad d podvrstva atomu je sloZzena &iporbitalt, jejichZ kvantov&isla nabyvaji hodnaty
m=2,1,0-1,-2 (2.19)
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Pro chemii je z praktického hlediskalelité, Ze v podvrstvs (I = 0, m = 0) existuje pouze jeden
orbital nazyvanys orbital. Tii orbitaly v podvrst¢ p (I = 1) s kvantovymiisly m = +1, 0, -1
jsou oznaeny jakop orbitaly. P&t orbitali podvrstvyd (I = 2) nazyvame pad orbitaly . Podobg
je mozné charakterizovat i sedrorbital & podvrstvyf.

Orbitalni uhlovy moment

V centralre symetrickych systémech, mezi kteréfpatom
¥ enATE SymETEyh o PEOM “mi| T (@
vodiku, je uhlovy momerit ¢astice pohybujici se okolo central-
niho jadra kvantovan. Jeho velikost je limitovaoatotami "

L=[1(+D -4 (2.20)

Z uvedeného vztahu vyplyva, Ze elektron orbitalu ( = 0) ma
orbitalni uhlovy moment nulovy. iPzvySovanil pri pirechodu
od jedné podvrstvy k druhé, se hodnota orbitalnihtového
momentu zvySuje, elektron v orbitatuma proto hodnotu vy3si
nez v orbitalup. Orbitalni dhlovy moment rozhodujicim i&gmn-
bem utuje tvar orbitalu. Elektrony, které nemaji hodnottL
momentu nulovou, se vzhledem k dgdslivym silam nemohou
piiblizit k jadru atomu. Odsedivad sila je urrna hodnat
(1+1)/r3 zatimco elektricka #itaZliva sila hodnat 1/r2
Proto v ipadt | # 0 a dostaténé malych hodnotach pievazuje

(b)

odstediva sila nad siloutpaZlivou. V gripad | = 0 je pro vSech-

ny polongry odstediva sila vZzdy nulova a elektron je ovliv- Q)

novan pouze silou elektrostatickou aiza se proto vyskytovat oprazek 2.9.

v blizkosti jadra. Rozdily mezi orbitaly vyplyvajiz Ghlovych — \vzpam kvanioweh tisel | a m (@

moment vyrazre ovliviiuji strukturu periodické tabulky. a smrem pohybu elektronu prom; = 2 (b)
Z feSeni Schrodingerovy rovnice déle vyplyva, Ze rbyskvantovan rovéZ primét thlového

momentu do zvoleného $nu, zpravidla osy. Hodnota &chto pfimétt odpovida magnetickym

kvantovymgislaim my, jak je znézoréno na obr. 2.9. Toto omezeni orientace uhlového emm

pouze na jisté hodnoty jetfigladem prostorového kvantovani v piipadt orbitaki urcuje jejich

prostorovou orientaci.

Elektronovy spin

K popisu chovani elektronu v atomu vodiku né&isfaouze vy3e uvedené kvantovacisla.
Je nutné zavést dalSi&gktera se vztahuji klastnimu ahlovému momentu elektronu depstavuiji
jehospin. Z nazvu spin riZze vzniknout pedstava, Ze tento Uhlovy moment odpovida jeho wmiast
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rotaci kolem polarni osy. Spin v3ak souvisi s vihmechanickou povahou elektronu, ale pro prak-
tické ely jej miZzeme uvazZovat jako vélnu typu momentu hybnosti.

Spinovy Uhlovy moment je charakterizovan kvantowisiems a ma velikost,/S(s+1) - 7.
Pro elektron nabyvaislo s stalé hodnoty 1/2; elektronovy spin je obdobnyajébebo hmotnosti
elektronu, ma charakteristickou hodnotu, ktera i@rbyt ngnéna. Obdob# jako orbitalni UGhlovy
moment i spin elektronu e mit jen jisté orientacawi zvolené ose. Viipad: spinu elektronu jsou
dovoleny jen d¥ orientace, které jsou vyjéehy kvantovymeislemmg s hodnotami +1/2 al/2.
Tyto dva spinové stavy elektronu, které mohou hybhkledu klasické mechaniky popsany jako rotace
elektronu podle jeho osy v ofrgych sndrech, jsouwtasto vyznaovany Sipkamit al.

Vzhledem k tomu, Ze spinovy Uhlovy moment je geny, stav elektronu v atomu vodiku
je plr¢ charakterizovatyimi kvantovymi ¢&isly n, I, m, a ms. Paté kvantovéislo s nabyva stalé
hodnoty 1/2.

Tvary orbital @ atomu vodiku

Elektricky potenciél jadra je kulévsymetricky
a proto je nejvhodfjSi pri zobrazovani orbital vyuZzit
sférické sotadnicer, 8, ¢ zobrazené na obrazku 2.10.

V téchto sodadnicich lze vSechny orbitaly vyjét 6
vztahem ¢
Goim = Rai(r) - Yim (6,9 (2.21) X

Uvedeny vztah vyjadije, Ze vhodn& vinova funkce

kazdého orbitalu vodiku tie byt popsana jako s&in

radialni slozky vinové funkce R (urcuje zmény X y
orbitalu se vzdalenosti od jadra)ialové (angularni)

slozky vinové funkce Y (vyjadiuje Uhlovy tvar
orbitah). Obrazek 2.10. Sférické sotadnice

Zmeny vinové funkce v zavislosti na polém atomu pro orbitalyls, 2s a3s atomu vodiku
znézotuje obrdzek 2.11. Vinova funkce pro=1,1=0, am =0, které odpovida orbitals,
exponenciélé klesa se vzdalenosti od jadra, nikde vSak nedesablové hodnoty. Ostatni orbitaly
pied svym kon&nym giblizenim k nulové hodnétosciluji kolem nulové osy atdtlaw nabyvaji
kladnych a zapornych hodnot. Body, ve kterych deth& znéné znaménka vinové funkce, jsou
ozna&ovany jakoradialni uzlové body. Orbital2s nagiklad prochézi jednou nulovou hodnotou a méa
jeden uzlovy bod, orbite8s ma dva uzlové body a orbitap (jeden zeif orbitali sn=2 al = 1)
obdobr jako orbitalls uzlovy bod neméa. Zde je nutné upozornit i na wyoazodliSnoss orbitaki
oproti orbitaim p ad, kteravyplyva z nulovéhoorbitalnihodhlového momentu orbitéals hodnotou
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kvantovéhocislal = 0. Z obrazku 2.11a
je zZtejmé, Ze vinova funkce charakteri-

= Yo

zujici orbitalys v jadre atomu nenabyva
nulovou hodnotu. Elektrony umésté
na €chto orbitalech mohou s nenulovou

2
Y10

pravdpodobnosti proniknout az k jadru
atomu. V disledku toho jsou jadrem
pritahovany daleko silji nez elektrony
umistné na orbitaleclp ad. Tato sku-
te¢nost se vyrazhprojevuje v odstufo-
vani energii orbitdl a je klcem k po-
chopeni vystavby periodické tabulky.

—=

Pro posouzeni, jak sinje elek-
tron vazan k jadru, je vhodné znat prav-
dépodobnost vyskytu elektronu v dané
vzdalenosti od jadra bez ohledu nasesm
Pro sférickou vinovou funkci, ktera je
nezavisla na uhlu, Ize praysbdobnost

nalezeni elektronu v kulovité vrstv

Obréazek 2.11. Zavislost hodnot vinové funkcé#, i; jejiho &verce W3, o polon®ru r a tlouStce d vyjadrit
a radialni distribu &ni funkce 4nrzll/ﬁ,| na souadnicir pro orbitaly 1s, 2s a3s. . ;
Vyjad¥eni tvaru a vnitini struktury t échto orbitali. mtegralem

Oty

2
j Y2 sindd@dpr2dr = 4rr2yidr = Pdr, (2.22)
0

kde P predstavujeradialni distribu €ni funkci. Zname-li hodnotuP pro ugity polomeér, pak
pravéEpodobnost vyskytu elektronu ve vrstvzdalené od jadra a tloustce d ziskdme jednoduchym
vynasobeninf x dr.

Vzhledem k tomu, Ze pro orbitaé vinova funkce a tim i hodnot#? klesa a naopaié vzrista
s rostouci vzdalenosti od jadra, radialni distiitidunkce P = 41r2¢/?) prochazi maximem (obr. 2.11).
V této vzdalenosti je pra¥godobnost vyskytu elektronu kolem jadra nejvySSatdmu obechplati,
Ze vzdéalenost tohoto maxima klesa s rostoucim md@bgadra (vzistaji elektrické fitazlivé sily)
a roste s rostouci hodnotou kvantovélglan. Neni proto spravné tvrzeni, Ze poksnorbitalu 2s
je vzdy &tSi neZ polorér orbitaluls apod. Plati to pouze pro orbitaly stejnych atofbecr plati,
Ze velikost poloréru orbitall a tim i velikost atorin prvka se v dané perigdzmensSuje s rostoucim
protonovym¢islem atomu. Ve skupindch s rostouci hodnotou loagétto ¢islan naopak roste
velikost polongra orbitali a tim i velikost atori.



VInova funkce popisujicé orbitaly ma stejnou hodnotu amplitudy v dané vedakti od jadra
v jakémkoli mis¢ prasetiku sférickych sotadnic;s orbitaly jsou proto kulo¥ symetrické a Ize je
popsat jako koule s jadrem un@isgym v jejich stedu. Koule pedstavuji takérraniéni plochy
orbitali, které ohrariiuji oblast prostoru, ve kterém je vysoka prgpailobnost vyskytu elektronu
(vétSinou volena 9% pravd@dpodobnost). Tvary a viiti strukturas orbitali jsou znazorény
na obrazku 2.11. Orbitdk Ize ozndit za kulovy. Orbitals je koule a kulovd mezivrstva, orbitzd
tvori koule a d¢ soustedné kulové mezivrstvy. Utvary ale maji difuznipheanteny charakter.
Na obrazku jsowéarkovarg znazorgny dalsi kulové plochy, které odpovidaji niist s nulovou
pravéEpodobnosti vyskytu elektronu daného orbitalu, tmdalni (uzlové) plochy Odpovidaji jim
body, v nichZ zavislost vinové funkag na polongru r piechézi z hodnoi > 0 do oblastig<0
a dochazi ke zém¢ znaménka funkce. Pro vSechny orbitaly o kvantové&ie n je paet nodalnich
plochn-1. Orbitaly 1s nemaji nodalni plochu, orbitalls maji jednu,3s dv&é nodalni plochy.
Pri tvahach o vykladu chemické vazby neni nuttiéliZet ke sloZijSi struktde vy3Sichs orbitala,
orbitaly je mozné povazovat za koule o vhodném meta; v obrazcich je ale nutné vyzfitazna-
meénko vinové funkce.

V8echny ostatni orbitaly s kvantovymi 2, 3,
¢isly 1 20 maji amplitudy vinovych funkci & 3
zavislé na uhlech sférickych gagnic. Jejich } !
hranini plochy jsou proto sloZifSi a obdob# /N
jako us orbitali vyznauji prostor, ve kterém N\ —
je vysoka prav&podobnost vyskytu elektronu. 7 'y

Ve wtSing grafickych znazormi jsou ’ 1
hranini plochy ¥ p orbitali jedné vrstvy —x —x

shodné, liSi se pouze orientaci v prostoru.
Orbitaly npy lezi rovnolgzné s osou x
pravouhlého sa@adného systému, obdobn
orbitaly np, a np, rovnol®zn¢ s osamiy a z.
Takto vyjadené orbitaly jsou zr@ny py, py

a p, a predstavujirealné formy p orbitali
(jejich vinové funkce jsou realné). Na rozdil
od komplexni formy vyjateni p orbitali,
ktera [fedstavuje postupné wni a vyplyva

z kruhoveho othu elektror po definovane Obrazek 2.12. Pibéh hodnot vinové funkce ¥, a jejiho

draze kolem jé_dra, tato realna forma Wﬁﬂ &verce W5, u orbitalii 2p, a 3px Na sowradné osex. Vyjadieni
tvaru a vnit¥ni struktury t échto orbitalé

p orbitaki odpovida stojatému wni.

Je vyuzivana v ijpadech, kdy jsou elektrony sotexttny v urité oblasti prostoru a je vhodna
piedevSim p popisu chemickych vazeb. Vetgine chemickych aplikaci je proto vyuZzivana tato
realna formap orbitaki (obr. 2.12). Na uvedeném obrazku jsou mimabghu vinovych funkciy
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a jejich ¢tveral ¢? vyznaeny ifezy zobrazujici vnihi hustoty pravépodobnosti vyskytu elektrdin

Obrazek sotasré znazoiiuje i nodalni plochy, kterych ja—1, tedy u orbital 2p, jedna nodalni
plocha a u orbital@p, dv&. Up orbitak je vZdy jedna nodalni plocha rovinou, ktera pratis&éedem

atomu, ostatni (pokud jsodippmné) odpovidaji kulovym plocham.

Slozitou vnitni strukturu orbital np
(pron > 2) @i vétSirg aplikaci zanedbavame
7 a pisuzujeme jim tvar jednoduchého
g dvojvietena. Trojice takto zjednoduSenych
orbitali npy, npy, a np, véetrg nodalnich
z ploch a vyzné&eni znamének vinové funkce

Obrazek 2.13. ZjednoduSeny tvar a prostorové oriemtce trojice je zndzorgna na obrazku 2.13.
degenerovanych orbitaii typu p

.....

a piibeh vinovych funkciy a ¢/? je dan slozitymi matematickymi vyrazy. Orbitalg sn> 3 maji
obdobr¢ jako vySSis ap orbitaly sloZitou strukturu. # vykladu chemické vazby vSak postge
znalost zjednoduSenéguistavy tvarul orbitali uvedena na obr. 2.14tyii ze zobrazenycH orbitak
maji stejny tvara liSi sepouze orientack osdm pravouhlého stadného systému. Paty orbitkl se
tvarem vyrazn odliSuje. Orbitab,e_y2

je orientovan podél asay, orbitd d
podél osyz. Naproti tomu ii orbita- %
ly dyy, dx; @ dy, Smetuji mezi dvojice —
0os vyzn&enych jako indexy jejich %
symboti. Rozdiln& orientace orbita-

G vici sodradnym osam ma zasadni
vyznam i vzniku vazby v koordin&
nich slogeninach. V obrazku 2.14

jsou dale znazotmy nodalni plochy
(pro orbitaly 3d vzdy d¥) a vyzna-
¢ena znameénka vinovych funkci v jed-

notlivych ¢astech orbitai.

Obrézek 2.14. ZjednoduSené tvary orbital d s uvedenim nodalnich ploch

e

Orbitaly typuf maji slozigjSi strukturu, ¥tSi paet nodalnich ploch, ale znalost jejich tvaru
neni pro vyklad vazby v naprosté&sing slowenin potebna.
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2. 2. Viceelektronové atomy

VSechny atomy mimo vodiku obsahuji minimébiva elektrony a nazyvame je viceelektronové.
PresnétreSeni Schrodingerova vztahu pro ato glektrony by bylo funkci R koordinat vSech
elektrorii. Redeni takového sloZitého matematického vyrazu jee/@btizné a aZz dnesni rozvoj
pocitatové techniky umakuje dalSi upesiovani energii a hustot prasgbdobnosti vyskytu elektrdn
ve slozigjSich atomech a molekulach. V chemii je proto &@ouzivano Wité zjednoduseni —
orbitalni aproximace, popis viceelektronového atomu, ve kterém elektrohsazuji atomové

orbitaly odvozené a popsan# pharakterizaci atomu vodiku.

2. 2. 1. Orbitalni (jednoelektronova) aproximace

Orbitalni aproximace matematicky znamena, Ze skuate vinovou funkciN-elektronového
atomuy vyjadiimejako sowin N jednoelektronovych funkap

= (ra) - (ra) - (rs) ... Y(rn) (2.23)

kde ¢(r,) popisuje vinovou funkci elektronu 1 apod. Orhifghproximace vychazi zZ@dstavy, Ze
elektricky naboj vyvolany zapornym nabojem elekfrga kulovit rozloZzen kolem jadra atomu.
Pak se kazdy elektron atomu pohybujeiitgilivém poli klad@ nabitého jadra a séasré i v tomto
odpuzujicim (zaporném) kulovitém poli ostatnichkeleni. V predsta¥ orbitalni aproximace tedy
uvazujeme, Ze na kazdy elektrofispbi vlastni charakteristické pole, které je datamlkym polem
jadra a pitmérnym zapornym polem vyt¥enym vSemi zbyvajicimi elektrony. Totodpnérné zaporné
pole, které zavisi na hodrdtvantovéhcaiislal diskutovaného elektronujgdevsim jeho vzdalenosti
od jadra, vyjatime jako bodovy naboj umisty ve stedu atomu. Jeho zaporny ndboj pak snizuje
pavodni kladny naboy naefektivni ndboj jadra, Z.s. Totostinéni jadra Ize vyjadit vztahem

Zg = Z-a0, (2.24)

kde o predstavuje stinici parametr, ktery Ize pro libovalr@ektronovou konfiguraci vygétat
na zéklad empirickych Slaterovych pravidel. Tacuri velikosti gispivka jednotlivych elektrofi
k hodnot o podle jejich umisini v atomu (dano kvantovystislemn).

Vzhledem k tomu, Ze pmeérné pole vyvolané nabojem elektfoje centrosymetrické, thlové
slozky vinovych funkci viceelektronovych atérbudou shodné s orbitaly atomu vodiku. Efektivni
naboj jadra se vSak vyrazmeni se vzdalenosti odistdu atomu a tim dochéazi i k vyraznymézam
v radialnich slozkach vinovych funkci oproti vodilémnu atomu a tim i ke ztnam orbitai.
Chceme-li proto ziskattiplizné predstavy o velikosti a ostatnich vlastnostech otbitace-
elektronovych atorin musime znat efektivni ndboje jadra. Jak jiz hydedeno, pravidla pro odhad
téchto hodnot pro libovolny atom poprvé zavedl JStater. DalSi zfesrEni vypasita pozdji vedlo
k hodnotdmZ, které jsou shrnuty v tabulce 2.2. Z hodnot uvedanv tabulce vyplyva, Ze se
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v periodach zvysuji hodnot valertnich elektrof v fact rostoucich atomovycbisel. Zajimava
je téZz skuteénost, ZeZ.; valertnich elektrof prvka 3. periody jsou pouze mignvy3si nez u pruk
2. periody, pestoZe rozdily v ndbojich jadra jsou amavyssi.

Tabulka 2.2. Efektivni naboj jadra Zg¢

H He
Z 1 2
1s 1,00 1,69
Li Be B C N (0] F Ne
Z 3 4 5 6 7 8 9 10
1s 2,69 3,68 4,68 5,67 6,66 7,66 8,65 9,44
2s 1,28 1,91 2,58 3,22 3,85 4,49 5,13 5,16
2p 2,42 3,14 3,83 4,45 5,10 5,76
Na Mg Al Si P S Cl Ar
Z 11 12 13 14 15 16 17 18
1s 10,63 11,61 12,59 13,57 14,56 15,54 16,52 17,%1
2s 6,57 7,39 8,21 9,02 9,82 10,63 11,43 12,33
2p 6,80 7,83 8,96 9,94 10,96 11,98 12,99 14,91
3s 2,51 3,31 4,12 4,90 5,64 6,37 7,07 7,16
3p 4,07 4,29 4,89 5,48 6,12 6,76

Pauliho princip vyluénosti

Orbitélni aproximace f¥eme vyuZit f popisu elektronové struktury atomu helia
obsadit atomovy orbital, ktery ma kulovity tvar ah jako orbital 1s atomu vodiku. Zatimco
na vodikovy elektron{sobi jadro nabojem +1, efektivni ndboj jadraiipact atomu helia je %,69e.
Oba elektrony jsou takipahovany k jadru silgi a Ize je nalézt blize &du atomu, atom se stavéa
kompaktrgjSim. Z&kladni stav atomu lze popsat jallektronovou konfiguraci, ktera vykazuje
zaplreni orbitali atomu pislusnym pétem elektrof. Obsazeni atomovych orbitalresp. skupin
degenerovanych AO &itym pactem elektrod je vyjadeno exponentem u pismene symbolu orbitalu.
Elektronova konfigurace zakladniho stavu atomu hptido je1s®. V piipads, Ze exponent je nulovy,
jedné se o vakantni, t.j. neobsazeny orbital. redgiavuje pomysiné vyjéehi mista, které by mohl
elektron v okoli jadra zaujmout. \Ekterych gipadech je &elné tyto pomysiné orbitaly uvazovat
a predstavovat si je jako orbitaly skates.

Pii popisu elektronového obalu dalSiho atomu periagigoustavy, lithia4 = 3), je nutné vzit
v Gvahu dal$i tleZité zakonitosti. Konfigurace zékladniho stavu igerbytis®, protoZe je zakazana
Pauliho principem vyluénosti. Podle tohoto principu, ktery odvodil v roce 1985 Pauli na zaklagl
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studia spektra helia, nemohou v atomu existovatedektrony ve stejném kvantovém stavu. VInové
funkce se musi vzajerarliSit nejméré v hodnot jednoho zettyt kvantovychéiseln, I, m am..

To znamena, Ze jeden orbital mohou obsazovat méxénaia elektrony, ale s odliSnymi spiny, které
jsou pak spéarovany.

Vzhledem k tomu, Ze elektronova konfigurasé predpoklada 3 elektrony v jednom orbitalu,
je zakazana. feti elektron proto musi v zédkladnim stavu atomuadisnejblizSi vySSi vrstvu
s kvantovym¢islemn = 2. Otazkou v3ak je, zda to bufe orbital nebo jeden zd&itenergeticky
degenerovanyclzp orbitaki. Na rozdil od atomu vodiku se u viceelektronoviatbmi energie
orbitali s ap lisi.

Pronikani orbital @ a stinéni elektrona

Resime-li otazku, pioma 2s elektron ve viceelektronovém atomu odliSnou (veteskosti
nizsi, t.j vysSi zdpornou) energii neg elektron, je nutné sledovat, jak hodnoty efektianhéboje
jadra odrézi radialni distribuci elektiignpredevsim jejich pmik do blizkosti jadra. Uvazujeme-li
nagiklad 2s elektron, ktery je umigh vné dvou 1s elektrori v atomu lithia, mil by na & pasobit
central® symetricky naboj jadra nabojene3 2e = +e. V pripad, Ze tato Uvaha je spravna,
energie2s elektronu lithia musi odpovidat energii excitovamétavu vodiku, t.j. jehas elektronu
(-1/4hcR., = =3,4 eV). Experimentan na zaklad meteni ioniz&ni energie, byla pra@s elektron
lithia zjiSttna hodnota —5,4 eV. Rozdil mezi v¢pem a zmifenou hodnotou vyplyva z chybné
predstavy p naSem vypétu, Ze2s elektron lithia je umigh zcela vi 1s elektrorii. Tento elektron
vSak s nenulovou pra¥dodobnostipronikd 1s vrstvou a naboj jadra, ktery n&jrpusobi, je ¥tSi
nez +le a odpovida hodndt+1,28e. Obecr pak plati, Ze silgSi pisobeni jadra vigsledku piiniku
orbitali nalézame @s elektrori nez elektrofi 2p. Prinik 2s elektronu k jadru je mnohem rozséhlejsi
a tim je omezeno i jeho stmi dalSimi vnitnimi elektrony (obr. 2.15). Energis elektrori je proto
niZ8i, orbital je prednostd obsazentietim elektronema elektronovakonfiguracezakladniho stavu
atomu lithia jels®2s™.

Pti psani elektronovych konfiguraci
prvka vyuzivame skutaosti, Ze vnitni ¢ast

a1 2y?

2s
kazdého viceelektronového atomu je shodna
s konfiguraci jednoho ze vzacnych plyn
V pripad lithia vnitfni ¢ast atomu s elektro-
novou konfiguraciis® odpovida elektronové 2p
konfiguraci helia, ktera je oztavana [He].
Elektronovou konfiguraci lithia pak Ize zapsat

[He] 2s'. Obdobr Ize postupovat i psani

Radialni distribdni funkce

elektronovych konfiguraci ostatnich piivk 0 51 10 15 h 2|O

Obrazek 2.15. Piinik 2s a2p elektronia do blizkosti jadra
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Energie atomovych orbitali viceelektronovych atomu

E=0r6s 4f —N=%2

E<O

1s

-+

Obr. 2.16. Schéma energetickych hladin orbitalii viceelektronového atomu

Zmény v energiich elektrond
umisténych na atomovych orbitalech
a tim i v energiich AO, lze odvodit
ze zmeén efektivnich nédboji jadra
(tab. 2.2). Vys$§i hodnoty Z. totiz
odpovidaji pevnéjsi vazbé elektronti
k jadru a tim i jejich niz§i (vyssi
zaporné) energii. Obecné lze fici, ze
efektivni naboj jadra a tim i hodnoty
zapornych energii orbitall stejného
typu rostou v periodach pii zvySovani
atomovych ¢isel. Ve srovnatelnych fa-
dach prvki jedné periody totiz zvySeni
naboje jadra neni zcela kompenzovano

pfichazejicim elektronem.

Porovname-li hodnoty energii jednotlivych AO viceelektronového atomu, vidime, Ze doslo

k jejich diferenciaci. Zmizela uplna energeticka degenerace jednotlivych kvantovych vrstev a zlstala

zachovana degenerace skupin orbitalt p, d,f....

Kazda n-kvantova vrstva je nyni tvofena n ener-

getickymi hladinami, jejichz potadi je v diisledku moznosti priniku k jadru atomu

ns < np < nd < nf (2.25)

Celkové energetické schéma atomovych orbitald
viceelektronového atomu je uvedeno na obr. 2.16. Obrazek
neznazoriuje jemné odchylky v pofadi orbitald, které
vyplyvaji z poctu elektrond pritomnych v atomu (naptiklad
3d orbitaly atoml Sc az Zn lezi nad hladinou orbitall 4s).
Ptesnéjsi informaci o energetické posloupnosti a energii
orbitalti jednotlivych prvka podava obr. 2.17. Graf potvrzu-
je, ze u vodiku (Z = 1) maji vSechny orbitaly vrstvy stejnou
energii. Dale, v atomech pocinaje Ga (Z=31) lezi 3d
orbitaly pod energii 4s orbitaldl a nejvzdalenéjsi jsou zde
orbitaly 4s a 4p. Proto nejsou u téchto prvkt 3d orbitaly

povazovany za soucast valen¢ni vrstvy (viz kap. 2.2.3).

Obrazek 2.17. Zavislost energie orbitali atomu na jeho protonovém cisle Z
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2.2.2. Princip vystavby atomovych orbitalu

Konfigurace zakladnich stavl viceelektronovych atoml byly odvozeny na zakladé spektro-
skopickych méfeni. Jak jiz bylo uvedeno, pro jejich vysvétleni je tieba vyuzit znalosti o vlivu priniku
atomovych orbitaltl a stinéni elektronl na energii orbitald. DileZzitou roli zde hraje i Pauliho princip.
ZpUsob obsazovani orbitald, t.j. princip vystavby (nékdy oznaCovany podle némeckého nazvu

Aufbau princip) vyuziva za zaklad soubor orbitalti uvedeny na obr. 2.16.

Elektrony v poctu daném pro jednotlivé atomy Cislem Z
tedy v potadi

18 <2s<2p<3s<3p<4s<3d<4d4p<bs...,
které lze urcit pomoci jednoduchych postupt. Lze vyuzit
napiiklad pravidla n+/, podle kterého vzrista se stoupajici
hodnotou energii orbitali hodnota souctu n+/. Pfi stejném
soutu ma mensi energii orbital s mens§i hodnotou n.
K rychlému nalezeni poradi atomovych orbitalti slouzi také

vystavbovy trojuhelnik, ktery je znazornén na obrazku 2.18.

Potadi atomovych orbitalt zde ziskame tak, Ze postupujeme

v fadéch trojuhelniku zprava doleva a zdola nahoru. K nale-

Obriazek 2.18. Vystavbovy trojuhelnik

zenym ¢isliim pfipisujeme pismenné symboly jejich sloupci.

Elektronové konfigurace zakladnich stava prvkua

Kazdy z orbitalti uvedenych v daném potadi lze podle Pauliho principu obsadit maximaln¢
dvéma elektrony. Pak v p podvrstvé mize byt umisténo maximalné Sest elektronti, v podvrstveé d

maximalné deset elektronti. Elektronova konfigurace zédkladniho stavu prvnich péti prvki naptiklad je

H He Li Be B

15’ 152 15225’ 152252 '1322322p1

V ptipadé, Ze je k dispozici pro zaplnéni vice nez jeden orbital (napiiklad tfi p energeticky
degenerované orbitaly), je dllezité i rozmisténi elektrond v jednotlivych orbitalech. Pro obsazovani
degenerovanych orbitall plati tzv. Hundovo pravidlo, podle kterého elektrony v piipadé téchto orbi-
tall t.j. ti p orbitald, péti d orbitalti a sedmi f orbitalti obsazuji orbitaly jednotlive, a to s paralelnimi
spiny (T,1). Toto obsazovani orbitalti je dano niz$§imi odpudivymi (repulznimi) silami mezi elektrony
v pfipad¢, Ze obsazuji rtizné Casti prostoru (orbitaly). Pozadavek na paralelni spiny elektronti
v raznych orbitalech vychazi z kvantové mechaniky a je dan snahou dvou elektronti s paralelnim
spinem po takovém rozmisténi, ve kterém je jejich vyménna interakce co nejmensi. Uspofadani tii
elektroni ve skupiné tii orbitald 2p v souladu s Hundovym pravidlem lze graficky vyjadfit

nasledovné:
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2p

Z4E RN
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Jiné zaplnéni, naptiklad

2p

132 Tsl )t

t

s dvojici sparovanych elektronil (elektron s vykompenzovanym spinem) ma vzdy energii vyssi

a neodpovidé zdkladnimu stavu atomu.

Na zakladé¢ vystavbového principu lze elektronovou konfiguraci zakladniho stavu atomu uhliku
napsat C: 1s22s22p! 2p}1, 2p° (potadi v obsazovani p orbitalti je libovolné). Oznadime-li vnitini
orbital atomu jako [He], pak elektronovou konfiguraci miizeme zapsat C: [He]2s?2p% Obdobng lze
zapsat elektronové konfigurace zbyvajicich prvki této periody

N: [He] 25%2p° O: [He] 2s%2p* F: [He] 2s22p° Ne: [He] 2s%2p°
Elektronové konfigurace 1s®2s%2p°® neonu je dal§im piikladem uzaviené vnitini &asti atomu (viechny
orbitaly zaplnény sparovanymi elektrony) a lze ji oznacit [Ne].

Elektronovou konfiguraci sodiku ziskdme pfiddnim jednoho elektronu k uzaviené elektronové
konfiguraci neonu a zapiSeme Na: [Ne] 3s'. Dalsi zapliovani orbitalt 3s a 3p vede ke skupiné prvkd,
ktera konéi elektronovou konfiguraci argonu Ar: [Ne]3s23p®, kterou lze oznadit také [Ar]. Hlavni
kvantové Cislo tii pfipousti 1 atomy se zaplilovanymi orbitaly 3d. Energie téchto orbitald je vSak mno-
hem vyssi a elektronovou konfiguraci [Ar] povazujeme za uzavienou. Dalsi orbital vhodny k obsazeni
je 3s, elektronova konfigurace drasliku pak je K: [Ar]4s' a vapniku Ca: [Ar]4s®. Elektron, ktery je
navic oproti elektronové konfiguraci vapniku, je nyni jiz umistovan do 3d orbitalu, ¢imz se zadina

vytvaret skupina prvki d bloku periodické tabulky.

U prvkl d bloku jsou d orbitaly atomti obsazovany v souladu s vystavbovym principem a po-
fadi energetickych hladin odpovida obr. 2.16. To je vSak v rozporu s postupem pti odvozovani orbitald
na zaklad¢ kvantovych ¢isel, podle kterého by se mély orbitaly 3d zaplnovat po obsazeni orbitald 3p.
Pofradi energetickych hladin viceelektronovych atomil (obr. 2.16) vSak vykazuje pfednostni obsa-
zovani orbitalll 4s, coz vede ke snizeni poctu elektronti na 3d orbitalech a vyznamnému poklesu jejich
odpudivych (repulznich) sil. Odpudivé (repulzni) sily jsou totiz mnohem vyznamnéjsi v pfipadé
elektront v orbitalu d nez v orbitalech s a p. Proto v zakladnich stavech atomu této periody jsou
prednostné obsazovany energeticky vyssi orbitaly (4s), ¢imz coz vede k celkové nizsi energii atomu.
Spektroskopicka data proto prokazala, ze elektronova konfigurace zakladniho stavu atomi se zaplio-
vanymi 3d elektrony je 4s?3d” s piednostné obsazenymi 4s orbitaly. Obdobn& jsou zaplitovany

elektrony i orbitaly prvkia d bloku vyssich period.
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Tabulka 2.3.

Elektronové konfigurace prvki

Atomo- Symbol Elektronova Atomo- Symbol Elektronova Atomo- Symbol Elektronova

vé ¢islo konfigurace vé ¢islo konfigurace vé ¢islo konfigurace
1  H 1s 37 Rb [Kr]ss! 74 W [Xe] 6s%4f*5d*
2  He 1s° 38  Sr [Kr]ss® 75  Re [Xe]6s4f*5d°
3 Li [Hel2s? 39 Y [Kr]ss?4d! 76 Os [Xe] 6s®4f*5d°
4  Be [He]2s? 40  Zr [Kr]5s®4d® 77 Ir [Xe] 6s®4f*5d’
5 B [He] 2s®2p* 41  Nb [Kr]5s'4d* 78 Pt [Xe] 6s'4f*5d°
6 C [He]2s®2p? 42 Mo [Kr]5s'4d® 79  Au [Xe] 6s'4f*5d™
7 N [He2s%2p° 43  Tc [Kr]5s°4d® 80  Hg [Xe]6s’af*5d"
8 O [Hel2s?2p’ 44  Ru [Kr]5s'4d’ 81 Tl [Xe]6s’af*5d 6p’
9 F [He] 2s%2p° 45  Rh [Kr]5s'4d® 82  Pb [Xe]6s*af*5d"6p?
10  Ne [He]2s®2p® 46 Pd [Kr]4d® 83  Bi [Xe]6s’af*5d"6p°
11  Na [Ne]3s? 47  Ag [Kr]5s'4d® 84  Po [Xe]6s’at*5d%6p?
12 Mg [Ne]3s? 48  Cd [Kr]5s?4d® 85 At [Xe]6s’af*5d%6p°
13 Al [Ne]3s®3p* 49  In [Kr]5s?4d®5p* | 86  Rn [Xe] 6s’4f*5d%6p°
14  Si [Ne]3s3p® 50  Sn [Kr]5s?4d®sp®| 87  Fr [Rn]7s!
15 P [Ne]3s®3p° 51  Sb [Kr]5s?4d®sp®| 88  Ra [Rn]7s®
16 S [Ne]3s%3p” 52  Te [Kr]5s?4d®sp®| 89  Ac [Rn]7s®ed*
17  Cl [Ne]3s®3p° 53 | [Kr]5s?4d®5p° | 90  Th [Rn]7s®6d?
18  Ar [Ne]3s3p° 54  Xe [Kr]5s?4d®sp®| 91  Pa [Rn]7s’5f’6d"
19 K [Ar]4s? 55  Cs [Xe]6s® 92 U [Rn]7s’5f%6d*
20 Ca [Ar]4s® 56  Ba [Xe]6s? 93  Np [Rn]7s®5i*6d"
21 Sc [Ar]4s®3d" 57 La [Xe]6s5d" 94  Pu [Rn]7s®5f°
22  Ti [Ar]4s®3d? 58  Ce [Xe]6s’4f'5d® | 95 Am [Rn]7s’sf’
23V [Ar]4s®3d® 59  Pr [Xe]6s®4f’ 96 Cm [Rn]7s®5f 6d"
24  Cr [Ar]4s'3d® 60  Nd [Xe]6s°4af’ 97 Bk [Rn]7s®5f°
25  Mn [Ar]4s?3d® 61  Pm [Xe]6s°4f° 98  Cf [Rn]7s*5f"
26  Fe [Ar]4s®3d® 62  Sm [Xe] 6s°4f® 99  Es [Rn]7s®5i"
27  Co [Ar]4s®3d’ 63  Eu [Xe]6s?af’ 100  Fm [Rn]7s®5{%
28  Ni [Ar]4s®3d® 64 Gd [Xe]6s’4f'5d" | 101  Md [Rn]7s®5f"
29  Cu [Ar]4s'3d” 65 Tb [Xe]6s”4af’ 102  No [Rn]7s®5*
30  Zn [Ar]4s®3d” 66 Dy [Xe]6s?af® 103  Lr [Rn]7s’5f*6d"
31  Ga [Ar]4s®3d®4p' | 67  Ho [Xe]6s’aft 104  Rf [Rn]7s’5f*6d?
32  Ge [Ar]4s®3d@4p®| 68  Er [Xe]6s’4af? 105 Db [Rn]7s’5f*6d*
33 As [Ar]4s®3d@4p®| 69  Tm [Xe]6s%4f® 106  Sg [Rn]7s’5f*6d”
34  Se [Ar]4s®3d®4p*| 70  Yb [Xe]6s%4f™ 107  Bh [Rn]7s’5f*6d°
35  Br [Ar]4s®3d®4p® | 71  Lu [Xe]6s’4f*5d' | 108  Hs [Rn]7s’5f*6d°
36 Kr [Ar]4s®3d@4p® | 72 Hf [Xe]6s®4f¥5d® | 109 Mt [Rn]7s®5f*6d’

73 Ta [Xe]6s?4f5d® | 110  Ds [Rn]7s®5f*6d®
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NiZSi energii atomu lze také ziskat kigack, Ze [ poruseni vystavbového principu dochazi

k polovicnimu nebo Uplnému zapini d orbitali na Ukors elektrori. Vysledné konfigurace
(n—1)d’ns’ nebo a—1)d'’ns’ Ize povaZovat za projev Hundova pravidla a upifitse asi u dvaceti
prvki, nagiklad u Cr:[Ar]3d°4s’ a Cu:[Ar]3d'%4s'. U nekterych prvki zmgna v uspeadani
elektroni na polovéni nebo Upiné zapémi d orbitali nenastava,ifkladem je wolfram s elektronovou
konfiguraci[Xe] 6s°5d*. Podobné pravidlo se upliaje u prvki postupg zapkiujicich f orbitaly,
nagiklad elektronova konfigurace gadolinia v zakladrstavu je[Xe] 4f' 5d* 6s®. Celkovy frehled
elektronovych konfiguraci vdech pivkeriodické soustavy uvedeny v tabulce 2.3fgvpat z mono-
grafie D. F. Schrivera (citace 1 v dop&ené literatie).

Zmeény v obsazovanid orbitali nastavaji také tehdy, kdyzriptvorbé kationti dochazi
k odtrZeni elektroia tim i snizeni odpudivych sil mezi elektronyedhosts jsou odtrzeny elektrony
Z orbitali ns a protokationty vSech prvk d bloku maji v zakladnim stavu elektronovou konfigiira
(n—1)d "ns® s nezaplinymi s orbitaly. Nagiklad kation F&" ma elektronovou konfigurapAr] 3d° 4s°
a kation F&" [Ar]3d°4s’. Elektronové konfigurace katiantprvkii d bloku maji velky vyznam
pii charakterizaci vazebnych péni v koording&nich slogeninach.

Elektronové konfigurace katiantnegechodnych prvk a aniont Ize odvodit obdob&
jako elektronové konfigurace privksamotnych. Pro kation A% ktery ma o ii elektrony més
nez atom As, nalezneme Hs [Ar]4s®3d4p° (symbol neobsazeného orbitalu Ize vynechat).
U aniontu AS", ktery se vytvei prijetim ti elektrori atomem As, je elektronova konfigurace
zakladniho stavu A5 [Ar] 4s” 3d™4p°.

Spektroskopické termy atomi

Dosud jsme charakterizovali atomy jejich elektrojrav konfiguracemi, které udavaji et
elektrori na jednotlivych orbitalech. Konfigurace vSak neminy popis usptadani elektroi
v atomech. V fipadt konfigurace2p® mohou dva elektrony obsazovat orbitalyignou orientaci
jejich Uhlového orbitalniho momentu, t.j. 8znymi hodnotami kvantovyckisel m (+1, 0, —1).
Obdobré nam oznaeni 2p® nerka nic o orientaci spindvou elektron (m = +1/2 nebam, = —1/2).
Atomy ve skuténosti mohou mit &kolik raznych stau urcitych celkovych thlovych momeni,
které se liSi obsazenim orbited tiznymi hodnotamim ams. Rizné zgisoby obsazeni orbitaltéze
elektronové konfigurace se nazyvajikrostavy. V pripad, Ze nebudeme uvazovat mezielektronove
odpudivé sily, budou mit mikrostavy téZe konfiguratejnou energii. V fipads konfigurace2s®
mohou oba elektrony s ofgaymi spiny obsazovat orbital s kvantovyislemm = +1 nebom = 0.
V téchto gipadech bude energie obou usmani elektroi stejna. Jina situace nastane, kdyZ jeden
elektron s kvantovyndislemms = +1/2 obsadi orbital sy = 0 a druhy s kvantovyrislemm, = —1/2
orbital sm =+1. Energie tohoto usp@dani elektroh jiz bude odliSna. V fipac, Ze budeme
vytvaret pro 6Gzné elektronové konfigurace skupiny mikrostaw stejné energii, ziskame
spektroskopicky rozliSitelné hladiny atémntzv.termy.
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Pri rozhodovani o energiich tetnvychazime z fedpokladu, Ze rozhodujici vlastnosti mikro-
stavi je vzajemna orientace spirelektromi a aZz v druh&ad vzajemna orientace orbitalnich
Uhlovych momerit. U lehtich atonti je @i odvozovani termh nutné nejtive ukit celkovy spin
(je dan vzajemnou orientaci spifjednotlivych elektrofl), nasleds jejich celkovy orbitalni
uhlovy moment (je dan vzajemnou orientaci orbiinihlovych momeiit jednotlivych elektrof)

a konéné¢ z obou pispevki vytvorit celkovy Uhlovy moment atomu. Tento proces jeywan
Russelovym-Saundersovym (nebo LS) spojenimPro velmi €Zké atomy je pouzivan odlisSny
proces, ktery je ozrtavan zgj-spojeni.

Celkové orbitalni dahlové momenty a celkové spinykmmstavi jsou dany kvantovymi
¢islyL aS. Lze je odvodittadou cest, v praxi se vyuziva zkraceného posGlipbsche a Gordana
podle kterého celkové kvantowdslo L atomu se ddma elektrony s kvantovyniiisly I; al, maze
nabyvat hodnot

L=ly+ly li+l=1, ... |1 =15 (2.26)
HodnotalL =1; + |, odpovida stavu, kdy dva elektrony maji orbitalhlo¥é momenty orientované
stejnym snirem a jejich celkovy fispsvek je velky. V gipadt kvantovych¢isell; = 1 al, = 1, jsou
mozné hodnoty = 2, 1, 0.

V pripad, Zze v atomu je ifitomen teti elektron, celkovy orbitalni Ghlovy moment zisié
kombinacil; s kazdou hodnotol, ziskanou spojenitg al,

L' = L+lg, L+lg—1, ... L=l (2.27)

Tak Ize pokréovat i @i vy$8im pétu elektrori dale. Jako ipklad uvaZujme konfiguragp’d’.
Nejdiive odvodime pr@ elektrony s kvantovyméisly I, =1, = 1 celkové kvantovéislo L = 2, 1, 0.
Pak spojimel elektrony ( = 2) s kazdou hodnotdu

proL=2 ziskame L'=4,3,2,1,0
proL=1 L'=3,2,1
proL=0 L'=2

Pro celkové orbitalni uhlové momenty atomovych ferse vyuZivd zngeni obdobné orbitaim
atomovym

L = 0 1 2 3 4
S P D F G

Obdobr Ize odvozovat celkova spinova kvantatiéla S atomi. V piipac dvou elektrod mize S
nabyvat hodnot

S=5+5, 5+t5-1, ... 5 -5 (2.28)
ProtoZe kvantovéislo s miZze nabyvat pouze hodnot 1/2, celkové kvanttisto S mize byt 1 (para-

leIni spiny) nebo O (ogaé spiny). V pipac, Ze v atomu jsou vice neZ dva elektrony, Ize pustat
stejnym zfisobem jako u kvantovyatiselL.
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Celkové kvantové spinovéslo S je kEZr¢ vyjadrovano progednictvimmultiplicity termu,
ktera ma hodnotuQ+ 1:

S = 0 12 1 32 2
2S+1 =1 2 3 4 5

Atomy s multiplicitou IS5+ 1 = 1 jsou v singletovém stavu, multiplicita 22g@stavuje dubletovy stav,
multiplicita 3 tripletovy a 4 kvartetovy stav.

Celkovésymboly termi se skladaji z oziani pismena iedstavujiciho hodnotu celkového
orbitdlniho Uhlového momentu a vlevo nédauvedeného indexu, ktery odpovida multiplcit
Pak symbofP oznauje term (soubor degenerovanych étatomu) 4 = 1 aS= 1.

KvantovadislaSal spolu s Hundovym pravidlem uniafi predpovidat energie tefnvéetng
elektroni, a tim s nejvys8imi hodnotar8i Pro danou elektronovou konfiguraci ma nejnizsirgine
term s nejvyssi multiplicitou a Hundovo pravidlogeoto rekdy ozn&ovanopravidlem maximalni
multiplicity . Hund navrhl i druhé pravidlo prorgdpovd’ relativni energie terftno stejné multi-
z pohledu klasickéipdstavy atomu obihaji elektrony jadro stejnyrmérem a jejich elektrostatické
interakce jsou malé. Nizké hodndtyznamenaji, Zze elektrony obihaji v ¢épgch snérech, dochazi
k ¢astjsim interakcim a zesileni odpudivych sil. Z tohdtwodu Ize ¢ekavat, Ze z terin®F a°p,
které odpovidaji jedné konfiguraci atomu, méa nia&irgii term’F.

stavy atond. F¥i ur¢ovani pdadi ternti vySSich energii je vSak jejich vyuZiti problembéc jak
ukazuje piklad iontu Tf*, u kterého Ize teoreticky odvodit fzmi ternt

3F<3P<lG<lD<lS
Ve skut€nosti ale byla nalezerfada

3F<1D<3P<lG<lS

2. 2. 3. Periodicita elektronovych konfiguraci atémprvki a periodicka tabulka

O kvalitt a kvanti€ meziatomovych sil, jeZ vznikajitipinterakci dvou atorin, rozhoduje
skupina AO nejvice vzdalenych od jadra. Tyto otpjtlteré jsou u daného atomuiasti nebo Uplé
zaplreny a nepat do elektronové konfigurace nejblize nizSiho vzaonglynu, vytvdeji valenéni
vrstvu atomu a jsou obsazovanrglenénimi elektrony. Periodicita vystavby atofimvynikne, kdyz
skupiny prvki vzniklé séazenim podle vastajiciho atomovéhgisla umistime pod sebe tak, aby
ve sloupcich byly vSechny prvky s obdobnou struktiuvalerni sféry. Ziskame tak uspadani
uvedené vtab. 2.4. Timto postupem jsme ziskabwslych sloupcich skupiny prik které si jsou

35



velmi podobné svymi chemickymi vlastnostmi, fyzikalnimi a chemickymi vlastnostmi svych sloucenin.

Tak 1ze jen na zakladé struktury valenéni sféry sestavit periodickou tabulku prvki.

Strucny prehled o vztazich mezi prvky periodického systému tedy podava tabulka prvku, ktera
je grafickym vyjadienim periodického zdkona, ktery odvodil D. I. Mendé¢lejev roku 1869. Podle jeho
pivodniho znéni jsou fyzikalni a chemické vlastnosti prvki i sloucenin, které prvky tvori, periodicky
zavislé na relativni atomové hmotnosti prvku (na jeho atomové vaze). Po objasnéni struktury atomu
a vyznamu protonového ¢isla byla formulace zakona zménéna na dnes pouZivanou formu: vlastnosti
prvki jsou periodickou funkei jejich protonového ¢isla. V soucasnosti se prevazné pouZiva
,,dlouha tabulka“ (tab. 2.5), v niZ jsou prvky uspotfadany do sedmi vodorovnych fad — period.

Prvni perioda kon¢i zaplnénim jediné hladiny vrstvy K a obsahuje proto pouze dva prvky.
Ve druhé a tieti periodé, které maji po osmi prvcich, se zapliiuji hladiny 2s, 2p a 3s, 3p. Obé¢ tyto
periody, stejné jako vSechny dalsi s vyjimkou netplné sedmé, kon¢i vzacnym plynem s konfiguraci
vné&jsi vrstvy ns’ npe, ns® (n— l)d10 npe, ns (n-2) ' (n— l)d10 npe.

Tabulka 2.4. Periodicita elektronové konfigurace

(oY) o (8] o o (8] o (8] (8] [aY)
1N N B V) ) ") N e e B o
= = = = 2 "2 @ "o o ‘a
© T T TV T T© Tv T ©T T
~c-cccczc2=22 111111
N N N N N N < N N N
11Na 12Mg l 1 l l 1 l 1 l 1 l 1Al 14Si 5P S 17Cl  1gAr
19K 20Ca 2S¢ 2Ti 23V 24Cr 2sMn 25Fe 2760 2sNi 20Cu 30Zn 31Ga 32Ge 33As 34Se 3Br s Kr
37Rb  38Sr 39Y  40Zr 41Nb oMo 43Tc 44Ru 4sRh 4Pd 47Ag 45Cd s9ln 508N 51Sb s2Te 3l saXe
55Cs seBa s7la... 22Hf 73Ta #W 7sRe 70s 77Ir  78Pt 70Au goHg 81Tl s2Pb g3Bi 84sP0 gsAt gRN

g7Fr ggRa 8oAC ... 104Rf 105Db 10659 107Bh 108HS 109Mt 110Ds 111Rg 112Cn

Ve ¢tvrté periodé se podle vystavbového principu po zaplnéni hladiny 4s zafind obsazovat
hladina 3d, a to v prvni fadé pfechodnych prvku (,;Sc — 30Zn). AZ potom se zaplnuje hladina 4p u dal-
Sich 6 prvki. V paté periodé ve druhé fadé prechodnych prvki se zaplnuje hladina 4d a v Sesté
periodé ve treti fadé prechodnych prvkl hladina 5d. (Mezi La a Hf jsou umistény lanthanoidy).
Kazda tada ptechodnych prvki ma 10 ¢lend, protoZe na hladiné d mize byt maximalné 10 elektront
a cely blok d tedy ptedstavuje 30 prvki. ProtozZe kazda perioda mimo prvni a posledni ma dva s-prvky

a Sest p-prvkil, maji 4. a 5. perioda po 18 prvcich a 6. perioda véetné lanthanoida 32 prvka.
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Tabulka 2.5. Periodické tabulka prvki
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Délka period, t.j. p&et prvki v nich, a tvar tabulky jsou voleny tak, aby podéhorvky
byly umistny pod sebou v Sestnacti svislych sloupcichkapinach, které se zpravidla ozéayi
fimskymicisly I.—VIIl. a dale odliSuji pismeny A nebo B (I-AVIILA, 1.B =VIII.B). Prvky zarazené
v B skupinach odpovidaji prikn d bloku a spoléné se nazyvajprechodné(d-prvky). Prvky ve sku-
pinach A se nazyvajieprechodnénebo tak&akladni (s- ap-prvky). Skupina VIII.A (vzacné plyny)
se rEkdy ozn&uje jako nultd; u skupiny VIII.B, ktera ma na ka#d#adku trojici (triddu) prvig, se
potom pismeno B vynechva. Skupiny a@ra pismenem A se také nazyualgvni a skupiny
oznaené pismenem BedlejSi Toto ozndeni pochazi ze starsi ,kratké" formy tabulky, ktera osm
skupin, z nichZ kazda seéldna hlavni a vedlejSi podskupinu. Lze ji ziskarpSenim dlouhé tabulky
mezi skupinami VIII.B a I.B a zasunutim vzniklé péaasti meziradky levé. Forma kratké tabulky
dohbre vyjaduje rekteré analogie mezi prvky skupin A a B téhtgla sloupce. Jeji uspadani viak
zastira periodicitu vystavby elektronového obatunt

Krome tohoto, dnes nejroz&ngjSiho ozn&ovani skupin (zfisob pouzivany nejroz&irgjSim
chemickym referatovymasopisem Chemical Abstracts), bylo v roce 19854enw Mezinarodni unii
pro ¢istou a uZzitou chemii — IUPAGislovani skupin dlouhé periodické tabulkisly 1-18, kde
kazdy sloupecaetrg prvkia VIII. B skupiny ma vlastnéiselné oznéeni.

Aby tabulka nebyla #ili§ dlouha, vylenuje se z 6. periody 14 pruknasledujicich za lan-
thanem, zvanychanthanoidy (ssCe —;Lu) a ze 7. periody 14 pnikza aktiniem, zvanychktinoidy
(90Th —103L1), na zvliastniradky, které se obvyklefipojuji na dolni okraj tabulky. Aktinoidy a lantha-
noidy jsou prvkynitiné prechodné(f-prvky).

Neékteré skupiny prvik maji vzité nazvy, nap alkalické kovy (Li, Na, K, Rb, Cs, Fr). Nazev
pochazi z arabského ozmi rostlinného popela, ktery byval zdrojem Na akévy alkalickych
(Ziravych) zemin (Ca, Sr, Ba, Ra) maji 8ivnazev podle historického pojmenovani a@xidaO, SrO
a BaO, kterym sékalo Ziravé zeminyHalogeny (F, Cl, Br, I) se nazyvaji podleckéhohals — il
a gennao — tvarim, rodim; jsou to tedy prvky solitvorn€halkogeny, které se vyskytuji v rudach
kovi, dostaly nazev podlieckéhochalkos — méd’, bronz, ruda, kovwwzéacné plyny (He, Ne, Ar, Kr,
Xe, Rn) byly pojmenovany podle vzacného vyskyttiyel se jim té&ikalo podle malé reaktivhosti
inertni.

Jednotlivé skupiny v tabulce se tatasto oznéuji podle svého prvniho prvku, nagprvky
skupiny zinku. Pro prvky skupiny Ill.A byl navrzen nazesely, pro prvky skupiny IV.Atetrely
a pro prvky skupiny V.Apentely. Trojice prvki ve skupig VIII.B se nazyvajiskupina (tridda)
Zeleza (Fe, Co, Ni), skupinadehkych platinovych kovi (Ru, Rh, Pd) a skupinaézkych
platinovych kovi (Os, Ir, Pt).
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2. 3. Atomové parametry

Jisté charakteristické vlastnosti atipnzvlast jejich velikost a energie spojené s odtrzenim
nebo gijetim elektrori odrazeji periodické zény ve vystavh atomi, predevsim jejich valemi vrstvy.
Tyto atomové viastnosti umidji piredpovidat chemické vlastnosti ptvk slouzi k vystleni jejich
chemického chovani.

2. 3. 1. Atomové, iontové a van der Waalsovy paligm

s

Mezi nejdilezit¢jSi vlastnosti prvik pati velikost atoni a ionfi, jejichZ znalost je nezbytna
pro geometrické Gvahy o struk&upevnych latek a molekul. Vzdalenost elekirad jader atorin
Ize zase vyuZit ip objagiovani energii, které jsou nezbytné pro jejich aatizgi tvorbé ionti.
Presné informace o velikostech atibmionti I1ze ziskat z kvantové teorie obtéZpresto Ize éekavat,
Ze atomy s &3im pa@tem elektrod budou ¥tSi oproti atomim pouze s &kolika elektrony. Takové
Gvahy vedly k utovani atomovych polo#émi na zaklad fady empirickych tvah.

Kovové poloméry kovovych prvk jsou definovany jako polovina empiricky z§i8é vzdalenosti
mezi d¥ma jadry nejblizSich sousednich atomkrystalech kow. Takovato definice v3ak vyZzaduje
fadu zpesreni, kterd budou uvedena v kap. 4.2.1.

Kovalentni poloméry nekovovych prvik obdobr odpovidaji polovid mezijaderné
vzdalenosti nejblizSich atairstejného prvku v molekule. ZaleZi pochopitetra tom, zda jsou atomy
vazany jednoduchoti nasobnou vazbou (ndsobné vazby kovalentni pé&tpratomi zmensuji).
Kovové a kovalentni polo#ény atomi jsou WtSinou ozndovany jakopoloméry atomové. Kovové
polonegry prvka jsou uvedeny v tab. 2.6, kovalentni polwgnv tab. 2.7 a periodické trendy
atomovych polorra znazotuje obr. 2.19, ze kterého jgegmé, Zeatomové polonéry vzristaji
ve skupinach sngrem dola a u prvki s ap bloku v periodacklesaji zleva doprava

Tabulka 2.6. Kovové polonéry (hodnoty odpovidaji koordinaénimu ¢islu 12 a udany jsou v pm)

Li Be
157 | 112

Na | Mg Al
191 | 160 143

K [Ca | Sc| Ti V| {Cr|Mn|Fe | Co| Ni | Cu| Zn| Ga
235| 197| 164 147 135 129 137 16 125 125 (28 |[137 |153
Rb [ Sr{ Y | Zr [Nb |Mo|Tc |Ru | Rh | Pd| Ag| Cd| In | Sn
250 | 215| 182 160 14y 140 135 184 134 137 (44 |[152 |18
Cs| Ba| Lu| Hf | Ta| W | Re| Os| Ir Pt | Au| Hg| Tl | Pb | Bi
272 | 224| 172 159 14y 141 137 185 136 139 (44 (155 |17A5| 182
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Tyto trendy Ize snadno vy&it na zaklad Tab. 2.7. Kovalentni polongry atomii nékterych prvk i (pm)
elektronové struktury atoim Pxi sestupu

ve skupinach obsazuiji valari elektrony Atom Vazba

postupi rozsahlejsi orbitaly s vy3simi jednoducha|  dvojna trojna

kvantovymicisly. Podél periody valeni H 37

elektrony postupf zaphuji stejnou F 64

valertni vrstvu. Soudasré se v3ak zvysuje g 1%3

efektivni nédboj jadra a tim i zesiluje | 113

piitahovani elektroin ke stedu a atomy o) 66 57 51

se zmen3uji. Zamy velikosti aton ve sku- S 104 94 87

pindch a periodach, které se obddlpno- Se 117 107

jevuji i ve velikosti ionli, maji Gzky vztah Te 137 127

k rad jejich chemickych vlastnosti. N 70 60 54
Zajimavou a dleZitou odliSnost P 110 100 93

As 121

obecnych trenil ve velikostech atofmvy- Sb 141

kazuje 6. perioda. Jak je ¥icha obr. 2.19, C 76 67 60

kovové polondry treti fady prvki d bloku Si 117 107 100

se [ilis nelisi od polordra fady druhé, Ge 122 112

COZ je v rozporu s vyraznvySSim potem Sn 140 130

elektrori. Nagiklad polongry molybdenu B 88 6 68

a wolframu jsou 140 pma 141 pm.Toto

zmenSeni nastu velikosti polonira atomu oproti éekavani je nazyvananthanoidovou kontrakci.
Nazev pochazi od priukprvétadyf bloku, lanthanoid, které gedchézejiieti radt d bloku. Vnitni
orbitaly 4f téchto prvki maji diky svému radialnimu rozmiet slabé stinici schopnosti a repulzni sily
mezi elektrony vznikajici i jejich
300 postupném obsazovani nestaa kom-
penzaci zvySujiciho se néboje jadra.
| Hodnoty Zs nariistaji v periodach
200 smérem doprava a vysledkem je zvy-
Sujici se ptahovani vSech elektrén
véetrg valertnich a tim i zhutovani
atomi. Ke kontrakci dale fispiva

i tzv. relativisticky efekt, ktery vede

ke zvySovani hmotnosti elektrdn

r/pm

100

0 20 40 60 80 100 v prvcich s vysokymi atomovyndisly

v dusledku jejich vysokych rychlosti
pohybu.

Obrazek 2.19. Atomové poréry prvk @ r v zavislosti na protonovéntisleZ
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Podobnou kontrakci lze nalézt i u dalSich prvki, které nasleduji v periodach prvky d bloku.
Napiiklad po vyrazném zvyseni atomovych polomértt mezi borem (88 pm) a hlinikem (143 pm) je
dalsi narust u gallia jiz maly (153 pm). Obdobn¢ i zde je tento efekt projevem slabého stiniciho vlivu
orbitald predchazejicich prvkl periody. Vzhledem k tomu, Ze atomové poloméry ¢asto rozhodujicim
zpusobem urcuji chemické vlastnosti prvki, i tyto malé zmeény v ocekavanych trendech maji Casto
vyznamné dusledky a v dal$im textu umozni objasnéni celé fady diilezitych zékonitosti.

Iontové poloméry prvki se vztahuji k mezijadernym vzdalenostem nejblizSich kationt
a aniontu v iontovych slou¢eninach. Blizsi vysvétleni definice i zpisobu urcovani iontovych poloméri
bude uvedeno v kap. 4.2.5. Nékteré iontové polomeéry jsou uvedeny v tab. 2.8. Porovnanim s tab. 2.7.
je zfejmé, Ze anionty jsou vzdy vétsi nez pivodni atomy a kationty naopak mensi. ZvétSeni poloméru
atomu pfi vzniku aniontu je zpiisobeno zvySenymi repulznimi silami v diisledku vétSiho poctu elektro-
nd oproti neutrdlnimu atomu. Ztrata elektronl pfi vzniku kationtu naopak vede ke snizeni repulznich
sil mezi elektrony a v pfipadé¢ odtrzeni vSech valencnich elektronti zlistava pouze uzaviena vnitini ¢ast
elektronového obalu. Pies vyrazné zmény ve velikosti pfi tvorbé iontli poloméry anionti a kationtti

pln¢ odrazeji periodické zakonitosti odvozené u atom.

Tabulka 2.8. Iontové poloméry (hodnoty v pm; ¢isla v zavorkach udavaji koordinaéni ¢isla ionti)

Li* (4) Be2* (4) B3+ (4) N3- 02 (6) F-(6)
59 27 12 171 140 133

Na* (6) Mg?2* (6) AB* (6) p3- S2- (6) CI- (6)

102 72 53 212 184 181

K* (6) CaZ* (6) Ga3* (6) As3- Se2- (6) Br(6)

138 100 62 222 198 196

Rb* (6) Sr2+ (6) In3* (6) Te2- (6) I- (6)

149 116 79 221 220

Cs* (6) BaZ* (6) T (6)

170 136 88

Kovalentni a iontové poloméry se tykaji atomti nebo iontd, které jsou spojeny chemickou
vazbou. Mezijaderna vzdalenost zde piiblizn¢ odpovida dotyku nejvyssich vnitinich vrstev atomd.
Pti této vzdalenosti dochazi k vyrovnani pfitazlivych sil, které vznikaji ptekryvem valenc¢nich elek-
tront se silami odpudivymi, které jsou vyvolany pfiblizenim nevalen¢nich vrstev atomii. V piipade
dotyku valencnich vrstev atomt, kdy nedochazi ke vzniku chemické vazby (naptfiklad u atomt,
jez jsou soucasti riznych molekul), vyjadfujeme jejich velikost van der Waalsovymi poloméry.
Soucet van der Waalsovych polomérti dvou atomti odpovida mezijaderné vzdalenosti, pii které
dochazi k dotyku valen¢nich vrstev atom bez vzniku vazby. Hodnoty van der Waalsovych poloméra
nékterych prvkd hlavnich podskupin jsou uvedeny v tabulce 2.9. Van der Waalsovy poloméry jsou

podstatné véEtsi nez poloméry kovalentni a jsou pfiblizné stejné velké pro izoelektronové ¢astice
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(¢astice s analogickou elektronovou konfi- ~ Tabulka 2.9.

, “ . , » . Van der Waalsovy poloméry atomi nékterych prvki (v pm)
guraci). Napftiklad iontovy polomér bromi-

dového aniontu Br™ (196 pm) je velmi blizky H He
van der Waalsovu poloméru izoelektronového 110-130 140
atomu Kr (198 pm). Porovnani kovalentnich, N (0] F Ne
iontovych a van der Waalsovych polomért 150 140 135 154
Ize vyuzit pfi posouzeni, zda jsou dva atomy P S Cl Ar
, . y , 190 185 180 192

ve vazebné interakci. Soucet kovalentnich
) , . L, As Se Br Kr
nebo iontovych polomérii dvou vazanych 200 200 195 198
atomti musi byt vzdy men$i nez soucet Sb Te I Xe
polomért van der Waalsovych. 220 220 215 218

2. 3. 2. Ionizacni energie

Valencni elektrony rozhoduji o mnoha chemickych a fyzikalnich vlastnostech atomi. Tyto
elektrony jsou uloZeny v potencialové jamé jadra atomu nejméné hluboko. Minimalni energie
potiebna k odtrzeni takovéhoto elektronu z atomu v plynném stavu

Ag) —> A'(g) +e(9) (2.29)
se nazyva ioniza¢ni energie, /. V termodynamickych vypoctech se Cast&ji pouziva misto ionizacni
energie molarni ioniza¢ni entalpie. Lze ji charakterizovat také jako praci, kterou musime vynalozit,
aby z atomu v zékladnim stavu byl odtrzen nejslabéji vazany elektron a Gpln¢ vzdalen z jeho prostoru.

Odtrzeni nejslabgji véazaného elektronu z neutralniho atomu odpovida prvni ionizaéni
energii /;, ionizace takto vzniklého kationtu predstavuje druhou ionizacni energii, /,. Podobné Ize
odvodit dalsi vyssi ioniza¢ni energie.

Hodnoty ionizacnich energii se vétsinou udavaji v elektronvoltech (eV), pti¢emz 1 eV odpovida

praci, kterou je tfeba vynalozit na pfenos elektronu mezi misty s rozdilem potenciald 1 V.

Ionizacni energie atomu vodiku je 13,6 eV, odtrzeni elektronu z tohoto atomu proto odpovida
pfenosu elektronu mezi misty s potencidlovym rozdilem 13,6 V. Zjednodusené lze také fici, ze prvni
ionizacni energie atomu je urcena energii nejvyse obsazeného orbitalu atomu v zakladnim stavu.
Z hodnot prvnich ionizaénich energii, které jsou uvedeny v tab. 2.10 a na obr. 2.20, lze odvodit
obecny trend: prvni ioniza¢ni energie prvkd v periodické tabulce postupné klesaji ve skupinach
vpravo nahofe (pobliz fluoru). Periodické zmény jsou ve shodé se zménami efektivniho naboje jadra,
které byly vysvétleny pii vykladu vystavbového principu. Drobné odchylky od obecnych trenda, které
také odrazeji hodnoty Z, jsou zptisobeny repulzemi mezi elektrony téze podvrstvy (skupiny degenero-
vanych orbitall). Ionizacni energie jsou dale ve shod¢ s atomovymi poloméry. V malych atomech
jsou elektrony blize jadra a v dasledku silnych elektrostatickych sil je jejich odtrzeni spojeno

s vysokymi hodnotami ionizac¢nich energii.
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Tabulka 2.10.

Prvni a vysS§i ionizacni energie I, (hodnoty v eV)

H He
13,60 24,58
54,40
Li Be B C N (0] F Ne
5,39 9,32 8,30 11,26 14,53 13,61 17,42 21,56
75,62 18,21 25,15
153,85 37,92
259,30
Na Mg Al Si P S Cl Ar
5,14 7,64 5,98 8,15 10,48 10,36 13,01 15,76
47,29 15,03 18,82
80,12 28,44
119,96
K Ca Ga Ge As Se Br Kr
4,34 6,11 6,00 8,13 9,81 9,75 11,84 14,00
31,81 11,87
51,21
Rb Sr In Sn Sb Te | Xe
4,18 5,69 5,79 7,34 8,64 9,01 10,45 12,13
27,5 11,03
Cs Ba Tl Pb Bi Po At Rn
3,89 5,21 6,11 7,42 7,29 8,43 10,75 10,74
25,1 10,00
Ra
5,28
10,15

Obrazek 2.20. Prvni ioniza¢ni energie prvki / v zavislosti na protonovém ¢&isle Z
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Prikladem nepravidelnéhdistu prvnich ionizénich energii je nagklad niz8i hodnoté, atomu
boru v porovnani s atomem beryllia. Bor ma jedezkt®bn navic oproti zcela zagimé a proto
stabilni podvrsty 2s atomu beryllia. Pokle$,; pii piechodu od dusiku ke kysliku méa odlisné
vyswtleni. Konfiguracedchto atoni miZzeme nafiklad napsat

N: [He] 2522pi2p§2pi O:[He] 2522p§2p§2pi
Vidime, Ze v atomu kysliku jsou v jednognorbitalu gitomny dva elektrony, coZz vyvolava silné
repulzni sily, které vyrovnavaji zvySeny naboj gadrsnizuji hodnotde.

Jak ukazuje tabulka 2.8., ionizace pivdo vysSich stupi vyZaduje vySSi ionizai energie.
Napriklad druha ionizeni energie atomu (energie nutna k odtrzeni elektmRkationtu M) je vySsi
nez prvni ionizéni energie. ZvySeni energie jeigpbeno tim, Ze elektrony jsou odtrhavany z kéadn
nabitych¢éstic. Tyto energie dale vyragzstoupaji, kdyZ je odtrhavan elektron z ynituzavené
vrstvy atomu, jak je tomu u druhé iontra energie lithia a ostatnich privi. hlavni podskupiny.
Druha ionizé&ni energie lithia (75,6 eV) je vice neZ desetkyd& oproti prvni ionizéni energii (5,3 eV).

V anorganické chemii seasto vys¥tluje vy3sSi energie, kterou vyZaduje tvorba iont
M3*a M* prvka 6. periody (zvlatu thallia a olova) ve srovnani s prvky nizsichigé(nag. In, Sn,
Ga, Ge) vlivem efektunertniho elektronového péaru (obtizné odtrzeng elektronii a jejich mala
shaha podilet se na vzniku vazeb). Tuto sidst napiklad potvrzuje pednostni tvorba sl@enin
TI* a snadnéa redukce skmnin PB* na slogeniny PB*. Porovnejme v3ak na obr. 2.21 celkové
ionizatni energie (satet hodnot vSech ioniZaich energii vedoucich ke tvaripiislusného iontu)
prvka 4. periody (gallium, germanium a arsen), ktefédmostg tvoii ionty M**, M** a M°",

a diskutovanych pruk6. periody. Oproti éekavani zjistime, Ze niz3i celkové iorimaenergie a tim
i snaz8i moznost tvorby ianbez uplat-

néni efektu inertniho elektronového

GO~ e R il e T o s e
paru vykazuji prvky 6. periody. Tim je : . !
g _ ) 85 F-\-------- R EEETTe oo
ale vysetleni efektu inertniho elektro- » !
nového paru na zaklacslektronovych 5 °EN'\  apina VA T T
75 et oo DPREE—

charakteristik jednotlivych atoimzpo- skupina IV.A :

kupina [ILA' ]

. :
v ST TTTTETE s L

chybréno. O vzniku slodenin totiz roz-
hoduje celarada dalSich energetickych

piispévka. AZ z jejich porovnani vy-

Soucet ioniza¢nich energii
~1
<

Pb
plyva, Zze efekt inertniho elektronového R - N O T
paru mize byt vysétlen predevsim 50 | : : -iSb -7 OB
na zaklad miizkovych energii vznika- 452: 3 y : 5
jicich slowenin a ne pouze elektro- Perioda

novymi charakteristikami jednotlivych
Obrazek 2.21.

atomi. Sowet hodnot ionizatnich energii prvki II1.A az V.A podskupiny
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2. 3. 3. Elektronova afinita

Prijeti elektronu atomem v plynné fazi

A(g) +e(g O- A(9)

Ize charakterizovatlektronovou afinitou, A., kterd odpovida zdporné hodaanergie vyse

uvedeného procesu. Jestlize elektronova afinita ataéne vy3ssi nez elektronova afinita atomu B,
pak fijeti elektronu atomem A je spojeno s uveiim vyS3i energie a elektronova afinita nabyva
vySSi kladné hodnoty. Obdobiriako v ipac ionizaini energie, jsou hodnoty elektronové afinity
vyjadirovany nefasgji v eV, zatimco hodnoty obdobrdefinované enthalpie zachyceni elektronu

(2.29)

atomem v kamol™.

Elektronové afinita prvkje ucovana pedevsim energii jednohdhzaniénich orbitala (HO),
v tomto gipadt nejniZze leziciho neobsazeného nebo z poloviny zsrssho orbitalu atomu
v zakladnim stavu (v literate ozngovan LUAO z anglickéhd.owest Unoccupied Atomic Orbifal
Druhy hranéni orbital odpovida nejvy$Simu obsazenému nebolavpoy obsazenému orbitalu
(HOAO z anglickéhdHighest Occupied Atomic Orbital Hraniéni orbitaly rozhodujicim zisobem
ovliviiuji zmeny v rozloZeni elektrainpti vzniku chemickych vazeb.

Vysokou elektronovou afinitu nalézame u pryvke kterych mohou elektrony vstupovat
do orbitah, které jsou pod silnym efektivnim nabojem jadmde gFedevsim o prvky umisné v prave
horni ¢asti periodické tabulky (neuvazujeme-li vzacné pjypiedevsim v blizkosti fluoru (tab. 2.11).
Nizkymi nebo zapornymi hodnotamd, se vyznauji prvky, které maji z poloviny (prvky 5. hlavni
podskupiny) nebo zcela (prvky 2. hlavni podskupiaplréeny valergni podvrstvy elektrony.

Tabulka 2.11. Elektronova afinitaA, (hodnoty v eV *)

H He
0,754 -0,5
Li Be B C N @] F Ne
0,618 -0,5 0,277 1,263 -0,07 1,461 3,399 -1,2

—6,75
Na Mg Al Si P S Cl Ar
0,548 -0,4 0,441 1,385 0,747 2,071 3,61 -1,
-5,51
K Ca Ga Ge As Se Br Kr
0,502 -0,3 0,30 1,2 0,81 2,021 3,365 -1,0
Rb Sr In Sn Sb Te | Xe
0,486 -0,3 0,3 1,2 1,07 1,971 3,059 -0,8

* Prvé hodnoty odpovidaji vzniku7z atomu A; druhé hodnoty’Az aniontu A
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Obdobr jako u ioniz&nich energii, zname i elektronové afinity vy3Siakpisi, odpovidajici fijeti
dalSiho elektronu k jiz vytwenym anionim. Odpovidajici hodnoty elektronovych afinit v tomto
piipac vZzdy nabyvaji zdpornych hodnot, protoZsjeti elektronu aniontem je vzdy spojeno
s nafistem odpudivych sil elektrdnkteré gevysi fitazlivé sily jadra.

2. 3. 4. Elektronegativita

Elektronegativita, y, vyjadiuje schopnost atomu prvkdifahovat elektrony v ijpact, ze
je sowésti slodeniny. Atomy s vysokymi hodnotami elektronegativitytim i silrgji ptitahujicimi
elektrony nazyvamelektronegativnimi (fluor a jemu blizké prvky), atomy igdnostiujici ztratu
elektronu povazujeme aektropozitivni (nagiklad alkalické kovy).

6r
Ne

Obrazek 2.22. Elektronegativita prvki )y v zavislosti na protonovéntisleZ

Elektronegativita byla definovanaskolika rozdilnymi zgisoby a dodnes je jejitgsné
vyswtleni prednetem diskusi. Obdokénjsou rozdilné i fistupy k uteni jeji kvantitativni stupnice.
NejpouzivagjSi hodnoty elektronegativity odvodPauling (tab. 2.12 a obr. 2.22) na zakéad
porovnani vazebnych energii molekul. Paulirrgdpokladal, Ze frastek energied vazby A—B
oproti energiim vazeb A—A a B—B odpovida iontovéptispivku ke kovalentni vazb A—B.
Tento tzv. ionto¥ stabiliz&ni energeticky fispsvek Pauling vyjatll vztahem

A = E(A-B) —{E(A-A) - E(B-B)}'? (2.30)

Obecr energieE(X-Y) vyjadiena v kImol™ piitom pifslusi energii vazby (X-Y), tj. energii,

kterou je nutno vynaloZit k disociaci dané molekulagiiklad energie vazby H—F je 566 kdol™

a energie nepolarnich vazeb H-H a F—F odpoviddjiré8p. 158 kdmol™. Geometricky pkmer

energii nepolarnich vazeb (4368)'? =262 kJ- mol™ je 0 304 kJmol™ mensi neZ energie vazby HF.
Jak je vidt, prispEvek A vyjadiuje nejen rozdil v energii vazby mezi atomy A aBatiujici

iontovy pispévek a obdobné pomysiné vazbisté kovalentni, ale také vyjddje miru rozdilu
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schopnosti atoih A a B gitahovat elektrony. Vzhledem k tomu, Ze ¥&la A neni aditivni, odvodil
Pauling empiricky vztah

| X, — X | = 0,102 VA (2.31)
kde veltina VA jiz aditivni je ax, a xz jsou tzv.Paulingovy elektronegativity atomi. Jestlize se
energie polarni vazby A—B vyraziiSi od geometrického pméru energii nepolarnich vazeb A-A

a B-B, lze dekavat vyrazny iontovy ffspivek ke kovalentni vazba sodasre i velky rozdil
elektronegativit atoin A—B.

Tabulka 2.12. Hodnoty elektronegativit podle Pauling (uvedenykurzivou) a Mullikena

H He
2,20

3,06

Li Be B C N O F Ne
0,98 1,57 2,04 2,55 3,04 3,44 3,98

1,28 1,99 1,83 2,67 3,08 3,22 4,43 4,60
Na Mg Al Si P S Cl Ar
0,93 1,31 1,61 1,90 2,19 2,58 3,16

1,21 1,63 1,37 2,03 2,39 2,65 3,54 3,34
K Ca Ga Ge As Se Br Kr
0,82 1,00 1,81 2,01 2,18 2,55 2,96 3,0
1,03 1,30 1,34 1,95 2,26 2,51 3,24 2,98
Rb Sr In Sn Sh Te I Xe
0,82 0,95 1,78 1,96 2,05 2,10 2,66 2,6
0,99 1,21 1,30 1,83 2,06 2,34 2,88 2,59
Cs Ba TI Pb Bi

0,79 0,89 2,04 2,33 2,02

Vzhledem k tomu, Ze Paulingovy hodnoty elektroneggtse zvy3uji se zvySujicim se oxi-
daénim ¢islem prvku (v tab. 2.12 jsou uvedeny hodngtypro nejvyssi oxidéni cisla prvku), byla
navrzenarada dalSich definic, které vychazejegevsim z vliastnosti jednotlivych atibra potl&u;ji
vyznam jejich chovani ve vagbJednim zd&chto @istupi je definice A. L. Allreda a E. Rochowa,
ve které je elektronegativita dama elektrickym polem na povrchu atomu. Elektroblizkosti
povrchu atomu je sithovliviiovan efektivnim nabojem jadia;. Elektrostaticky potencial povrchu
takového atomu je (dmy Z./r Allredovu — Rochowu definici elektronegativity aguje vztah

035907,
(r IA)?

kder odpovida kovalentnimu polamu atomu.

X = 0,744+ , (2.32)

V rovnici (2.32) jsou pouzity parametry, které umoj srovnani takto ziskanych hodnot
s hodnotami elektronegativity odvozenymi Paulingdpedle této definice k prikn s vysokou
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elektronegativitou p#t atomy s vysokym efektivnim nabojem jadra a maliovalentnimi poloréry
(atomy obdobné fluoru). Definice elektronegativityerid vychazi z elektrického pole na povrchu
atomu, niiZze byt s vyhodou vyuZita k popisu rozloZeni el@ktivé hustoty ve sl@eninéach.

Dalsi definici elektronegativity navrhl R. Mullikema zdklad studia elektronovych spekter
atomi. VySel z ffedpokladu, Ze rozmisti elektrorti v molekule 1ze odvodit ze schopnosti atom
vytvéret kationty a anionty. Jestlize ma atom vysokouzaini energii a vysokou elektronovou
afinitu, pak bude ve slgenirg vyrazré pritahovat sdileny elektron ke svému jadru aZzeme jej
ozn&it za atom silg elektronegativni. Naopak, jestliZze je ionimaenergie i elektronova afinita mala,
atom bude snadji ztracet elektrony a bude atomem elektropozitivniz uvedenéhoipdpokladu
byla definovanaMullikenova elektronegativita, y,,, jako pfimérna hodnota ionizai energie
a elektronové afinity prvku (v eV):

X, = V20 +A) (2.33)

Vzhledem k tomu, Ze elektronova afinita i iofizaenergie vyrazhvzrastaji s kladnym nabojem
céastice, také hodnoty elektronegativity rostou sgajici se ionizaci atomu.

Chceme-li ziskat skutaou hodnotu elektronegati-
vity atomu, ktery se dastni vazby, je nutné uvazovat jeho
valeréni stav (zastoupent a p orbitali na hybridizaci
atomu, blize kap. 3.4.1). Vzhledem k tomu, Ze unédar-
bitaly maji odlisné hodnotlya A a tim i elektronegativity,
je nutné tuto skutmost zahrnout do vyptu. Rozdilné
elektronegativitys a p orbitali se dale projevi v tzv. se-
kundarni hybridizaci, ktera n#iglad umo#uje vyswtlit
prostorové rozmighi vazebnych partn&érprvku a tim
_____________ i symetrii molekuly.

Energie——
i)
&

HOMO

Vysledné hodnoty elektronegativity ziskané Mulli-
LUMO kenem jsou v tab. 2.12 porovnany s hodnotami odvpne
Paulingem. Repaiet je proveden podle vztahu

I
v
l X, = 1,357y, 1,37 (2.34)

Z Mullikenovy definice daleietelrs vyplyva vztah mezi

! | elektronegativitou a hrafimi orbitaly atoni. Elektro-

| + negativitu lze povazovat za energii odpovidajicdin,
ktera lezi v polovia vzdalenosti nejvy35iho obsazeného

sx s

Obrazek 2.23. Maji-li oba hranéni orbitaly nizkou energii, elektro-

Vztah mezi elektronegativitouy, ,tvrdosti* atom i H 4
a hraniénimi orbitaly HOAO a LUAO negatlwta atomu 1€ VySOka'
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Hodnoty elektronegativity maji velky vyznanieggevsim {i charakterizaci vazebnych energii,
piedpowdi polarity vazeb a molekul a napomahaji k Wteni typi reakci, kterych se atomy
a molekuly @astni.

Zatimco jedna polovina sétu hodnot ionizani energie a elektronové afinity atomu
odpovida energii hragmich orbitah a tim i elektronegatiwitv pojeti Mullikena, energeticky rozdil
mezi hranénimi orbitaly (rozdil mezi ionizani energii neutralniho atomu a jeho aniontigdstavuje
tzv. ,tvrdost”, n7, atomu nebo iontu

n = 12:(1 - A) (2.35)

Tvrdost aton a ionti stoupé s rostouci energetickou separaci émé&h orbitali. Mezi tvrdé
atomy a ionty lze Zadit ¢astice s vysokou ionizai energii a nizkou elektronovou afinitou.
V ptipac, Ze ioniz&ni energie nabyva vyragrvySSich hodnot neZ elektronova afinita, coz byva
velmi ¢asto, tvrdosiéastice pimo koreluje s ionizani energii. Pak mezi tvrdé atomy a iontyipat
céastice blizké fluoru. Nkké atomy a ionty jsou charakterizovany nizkymi maémi ioniz&nich
energii i elektronovych afinit. Do této skupiny lz#adit £75i alkalické kovy a halogeny. L&prvky
ve skupinach periodické tabulky proto fpahezi atomy tvrdé &¢Si prvky nalezi k atofm mekkym.
Tvrdost atomu Ize spaie¢ s elektronegativitou vyuZzivatiipodhadovani reakich mechanizii
a vyslednych produfitreakci pedevSim na zaklgdpredstav R. G. Pearsona v donor-akceptorovych

interakcich.

Hlavni vyznam tvrdosti atofnvSak spéiva v tom, Ze umaiuje odhadnout rozsah Zm
kterym atom podléha ifpomnosti elektrického pole, vytiéného pedevsim nejblizSimi atomy a ionty.
Tvrdost je proto Uzce spjata $epstavoupolarizovatelnosti a, t.j. snadnosti podléhat distorzi
elektrickym polem. Tvrdé atomy a iontyqustavujicastice s nizkou polarizovatelnosti (obtizn
nastavaji v atomu, kdyZ se do jeho blizkosti dast@my atom nebo ion. Vigledku toho se totiz
vyznamnym zfisobem nini vinové funkce i energie obatastic, vytvdi se chemicka vazba, které
je vénovana dalSi kapitola textu.

2. 3. 5. Magnetické vlastnosti ataha ionti

Atom, ion nebo molekula vifpac, Ze maji minimals jeden nesparovany elektron, jsou
ptitahovany magnetickym polem a nazyvamepg@@amagnetické ¢astice V pripac vétSiho pd@tu
blizko sebe usgadanych paramagnetickych atbmebo iont, které mohou {sobit spoléng,
se projevuji izné slozité formy magnetizmu, feromagnetizmu neftdeaomagnetizmu. Slaeniny,
které nemaji nesparované elektrony s vyjimkeékterych slozigjSich gipadi, jsoudiamagnetické
C0Z znamena, Ze je magnetické pole Slkatpuzuje. Proto je &eni magnetickych vlastnosti cestou,

jak Ize zjistit gitomnost a péet nesparovanych elektror prvcich a slogeninéch.
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Ve skut€nosti je paramagnetismus sloZzen ze dveispvka. Prvni je vyvolan orbitalnim
pohybem elektroin v atomu. Druhy fispsvek, ktery je zfisoben vlastnimi spiny nesparovanych
elektroni a je zavisly na jejich @tu, byva viad dialeZitych gipadi dominantni. V&chto gipadech

plati, Zze

u=2/[S(S+1) (B.M.) (2.36)

kde i je magneticky moment paramagnetickych atoni a S je rovno sotitu spira vSech nesparo-
vanych atori. Takto vyp@itané hodnoty magnetickych momeént pro jeden az ¢ nesparovanych
elektroni jsou uvedeny v tabulce 2.13 v nasobcich Bohrowijagnetof (B.M.).

Tabulka 2.13. Spinovy magneticky momenyu

pocet nesparovanych celkové spinoveé 7]
elektronua (n) ¢islo (S) (vB.M.)
1 1/2 1,73
2 1 2,83
3 3/2 3,87
4 2 4,90
5 5/2 5,92
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3. Chemicka vazba a struktura molekul

Moderni techniky, nagklad rentgenova strukturni analyza a spektroskopimeoziuji stale
s WtSi presnosti wrovat strukturu molekul a tim stoupd i naSe pozmcaeimické vazby. Stale doko-
nalejsi teorie vazby zase dovoluji detgin predpowdi tvami molekul, trend v pevnosti vazeb,
spektroskopickych a magnetickych vlastnosti molekuhechanisihnjejich reakci. Besto jsou stéle
vyuZivany i jednodussi vazebné teorie, kteféspsvou neuplnost a riegnost poskytuji zakladni
informace o usp@dani chemickych vazeb v molekulach. To platidevsim o teoriich lokalizovanych
vazeb, z nichZ se v Gvodu blize zminime o Lewdsgedsta¥¢ sdileni elektronovych pér V dalSi
¢asti kapitoly se zadime na mnohem propracovgdi teorii delokalizovanych vazebjiquevsim
vyswtleni vazby v dvouatomovych a viceatomovych molékhl pomoci teorie molekulovych
orbitali. V této ¢asti bude pozornost z&pena i na zakladnitpdstavy objasujici geometrické
uspdadani molekul ¥etrg jejich symetrie. Satasti kapitoly bude charakterizace dalSichitypzeb
a interakci (iontova vazba, vazba v pevnych latk&olikova vazba a van der Waalsovy sily).

3. 1. Lewisova pedstava lokalizovanych vazeb

Nejjednodussi pohled na vazbdad molekul vychazi z fedstavy, Ze elektronycastnici se
vazby Zistavaji umistny mezi dvojici vazanych atampiicemz vazba v celé strukilje souhrnem
(soutem) jednotlivych vazeb. Uveden&epstava je vhodna diky své jednoduchosti a uimeZ
snadné vyjatkeni stavby molekul elektronovymi vzorci. Ve skiriesti se tato teorie, odvozena
G. N. Lewisem na ptatku stoleti, stala s¢asti obecného jazyka chemie a i dnessfndpouzivana.
Jak uvidime déle, ma tato myslenka trvale wnigth elektrod mezi vazanymi atomy velmiitezita
omezeni, pestoze byl v posledni délpoloZzen zaklad i jejiho kvantdunechanického vystlieni
(R. F. W. Bader, 1990).

3. 1. 1. Strukturni elektronové vzorce

Podle Lewisova fedpokladu, kazdy elektronovy par vyiefci tzv. kovalentni vazbu lezi
na spojnici jader dvou nejblizSich atbnPodle pétu sdilenych pdr mezi déma atomy rozeznavame
pak vazbu jednoduchou, dvojnou nebo trojnou. Kavalevazby maji vyrazhsmerovy charakter.
Dvojice sparovanych valénich elektrof atomu, které jsou oztavany jakovolné pary, negispivaji
piimo k vazlg, ale vyrazg ovliviuji tvary molekul a jejich chemické vlastnosti. Lisava fedstava
dale vychazi z poznani, Ze ve vellegk existujicich slotenin je spléno oktetové pravidlo, které
tik4, Zekazdy atom p#i vzniku vazby se snazi sdilenim elektraindosahnout ve valetini vrstvé
osmi elektroni. Elektrony zprogedkujici vazbu seiftom pcitaji do valegni vrstvy obou vazanych

51



atomi. Takovato konfigurace odpovida Yigads zaplreéni s a p orbitali uzawené vrst¥, charakte-
ristické pro vzacné plyny. Vifpadt atomu vodiku jde o dopini na elektronovou konfigurads?
nejblizsiho helia.

Oktetové pravidlo umaiuje jednoduchy zjsob sestavovaniLewisovych struktur
(strukturnich elektronovych vzail; které vyjaduji rozmistni vazeb a volnych elektronovych par
v molekule. B sestavovani Lewisovych struktur je vhodné postapoéasledové

1. zjistime paet vSech elektran které budou sawsti struktury, sgenim vSech valemich
elektrori z&astrenych atond. Kazdy zéporny naboj vifpad iontu odpovida dalSimu elektronu;
kladny naboj iontu se odrazi vipluSném sniZeni ptu elektrori.

2. NapiSeme symboly prikvoricich molekulu v usp@dani, které odpovid&grpokladanym
vazbam (dedem molekul byvaji nejmérelektronegativni prvky).

3. Rozmistime elektronové pary ve vzorci tak, abydé vazb prislusSela jedna elektronova
dvojice. Zbyvaijici elektrony, které mohou vykeé volné elektronové pary nebo nasobné vazby
umistime tak, aby kazdy atom doséahl oktetu.

Tabulka 3.1. Fiklady strukturnich elektronovych vzorci

Molekula Lewisova struktura
H, H——H
N,, CO IN==N| |C==0]

[¢) S N N
wsane SN / N\ /7 N\

o @ o @ o @

H Ve _l 2-
NHs, SC;~ H—|ﬂ— H |I0—S—0|

Vo) _l > Vo) _l 2
PO, SO |0—P—0 |0——S—0l|

Iél \CHJ/
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V grafickém znazormi kazdému vazebnému i nevazebnému elektronovému meezi
jednoduch&ara nebo dvojice tek, samotny nesparovany elektron vyana jedna téka. V gipacd
polyatomickych ioni vyznaime celkovy naboj tak, aby byléeggmeé, Ze nalezi iontu jako celku.

V tab. 3.1 jsou uvedenyiilady strukturnich elektronovych vzdroekterych molekul a iorit
Je dilezité si u¢domit, Ze elektronové vzorce obéamevyjaduji tvary molekul, pouze get vazeb
a dvojice atora, které spojuji. V jednoduchychipadech, pedevsim u planarnich molekul, se vSak
pii psani vzoré priblizné rozmisini ¢astic v prostoru respektuje (rfépad u linearnich a lomenych
molekul).

Jestlize je rozdil v elektronegati¥idvou navzajem vazanych atondostaténé velky, je
mozné zjednoduSérpredpokladat, Ze sdilené elektronyipacela do elektronového obalu elektrone-
gativrgjSiho atomu, neboli Ze jeden atorfegal elektron druhému. Vysledné ionty maji konfigera
které respektuji oktetové pravidlo (odpovidaji fizgfdmu vzacnému plynu). Vytw¥eni vazby je tedy
dano vznikem op@mé nabitych navzajem sefitahujicich ionti. Vazba tohoto typu, ktera neméa

snerove vlastnosti, se nazywantova a bude ji ¥novana pozornost v kapitole 3.7.

Koordina éné kovalentni vazba

Lewisovy strukturni elektronové vzorce lze vyuZit isloenin, ve kterych vznika vazba
tzv. koordinaci. K tomu dochazi tehdy, kdyZ jeden partner poskytdp vazby elektronovy pér,
predstavuje tak Lewisovu bazi a druhy partner seastiijemcem elektrof, predstavuje Lewisovu
kyselinu. Takto vznikajickoordinaéné kovalentni vazba(donor-akceptorova vazba) se uplge
piedevdim v koordinmich slokeninach, ve kterych jsou centralni atomygy@zig kova vazany
k donorovymcésticim, tzv.ligandam. U tchto slogenin s koordin&n¢ kovalentni vazbou nelze
uplatiovat oktetové pravidlo. Centralni atomy Kodophuji své valetni elektrony o sdilené
elektronové pary tak, aby v stiu dosahly elektronové konfigurace nejblizSiho v plynu.
Oktetové pravidlo je zde zméno nal8ti-elektronové pravidlo diky tomu, Ze periody s‘echodnymi
kovy jsou roz&eny o 10 elektroin d orbitaki. Prikladem slodenin sphujicich 18ti-elektronoveé
pravidlo jsou[Ni(CO)4] a[Co(NHs)e]

[e)
Il _ _
) HN__ | NHs
|O=C - Ni « C=(| Co

) AT

HsN NH,
I(ﬁ i NH; |
O
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Donor-akceptorova vazba se v elektronovych vzoreianauje Sipkou, jejiz sir souhlasi se s&n
rem gesunu elektronové hustoty. Vzorcitgm nezahrnuji valemi elektrony kow, které jsou ale
souasti 18ti-elektronové konfigurace.

Je vSak nutno upozornit, Zada stalych komplexnich sléenin 18ti-elektronové pravidlo
nesphuje. Rikladem niiZze byt slodenina K[Fe(CN)] s elektronovou konfiguraci centrélniho iontu
Fe®*: 3d°4s” Pt valerenich elektron kovu dopfiuje Sest sdilenych elektronovych jpéra celkovy
pocet 17 elektron.

Formalni naboj, oxidaéni ¢islo a vaznost

Ackoli celkovy naboj molekula (polyatomicky ion) vias jako celek, pro &které gipady je
vhodné kazdému atomu molekulycirformalni naboj, ktery je definovan jak@ocet valergnich
elektront daného atomu ve volném stavu snizeny o gt elektroni volnych elektronovych pari
a jednu polovinu paitu sdilenych elektroni. Formalni naboj takipdstavuje p&et elektror, ktery
atom ziskava nebo ztraci, kdyZ vstupuje do idelé@walentni vazby s ostatnimi atomy molekuly.
Celkovy soudet formalnich nabdjatomi v molekule je roven nule, u iahse rovna jejich celkovému
néboji.

Formalni ndboj Ize vyho@npouzit, kdyZ je nutné &it nejpravé&podobrjsi z elektronovych
vzorai v pripac, Ze Ize molekulu nebo ion popsakalika zpisoby. Nejpravépodobrjsi struktura

vvvvvvvv

‘//N+\\‘ ‘//N\\‘
O2R\® o @

vitou naboje kladné. Pak za pré&podobrjsi ze dvou struktur

A D A D
F F F F
< N,/ 7 < N\ %

| [
IF| \F/

Ize uvaZovat strukturu prvnijgstoZze atom boru nesipje oktetové pravidlo. Ve druhéntipadt vSak
elektronegativgsi atom fluoru vykazuje kladny formalni naboj.

Formalni naboj je zaloZen rigsté kovalentnim pohledu na vazbu, kdy jsou elektronp&éy
zcela rovnorérné sdileny dvojicemi atoin Jiny model, vyuzivany k charakterizaci vazby, Myzi
z predstavy, Zetasteény prenos sdileného elektronového paru k elektronegg§iviasti dvojice
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dosahuje takového rozsahu, Ze oba elektrony jselaaeamistny na elektronegatiwj§im atomu.
Kazdému atomu tak Izefigoudit efektivni naboj, ktery nazyvanexida¢ni ¢€islo. Toto ¢islo Ize
definovat také jakorelativni elektricky naboj (poéet elementarnich nabofi), ktery by byl
piitomen na atomu, kdybychom elektrony kazdé vazby,tkra z atomu vzchazi, pidélili elektro-
negativnéjSimu z atomi. Oxidaini ¢islo nabyva ¥tSinou celych kladnych a zapornych hodnot.
Ozna&ujeme jejiimskou ¢islici v exponentu vpravmahde u symbolu prvku. Zaporna hodnota
oxidatnihogisla se vyznéuje znaménkem, kladna hodnota se nevyujea

Pri urcovani oxid&nichcisel atond ve slogenins ¢asto pouzivame odliSny postup. Vychazime
z predpokladu, Ze slaeninu povaZzujeme za formé&lrsloZzenou z iorit, jejichz naboj (shodny
s oxid&nim ¢islem) hledame ndfklad za vyuZiti nize uvedenych pravidel:
1. Souet oxid&nich ¢isel vSech atoihelektroneutralni molekuly je roven nule, Yipad
iontu je roven jeho naboji.
2. Oxid&ni ¢islo atomu v neslaigném stavu nebo atomu v molekule prvku n&e, R)
je rovno nule.

3. Atom vodiku ma ve slaieninach oxidani ¢islo | (ve slodgeninach s nekovy) a —I
(ve slogeninach se sithelektropozitivnimi kovy).

4. Prvky 1.A podskupiny maji oxidai ¢islo I, prvky 2.A podskupiny oxidai ¢islo I,
prvky 3.A podskupiny vystupujiipdnosti v ox. ¢isle 11l nebo | a prvky 4.A podskupiny
v ox.¢isle IV nebo IlI.

5. Kyslik ma ve svych slaieninach (s vyjimkou peroxid superoxid, ozonidi a slogeniny
s fluorem OF) oxid&ni ¢islo —II.

6. Fluor m& ve sloteninach vzdy oxidani ¢islo —I.

V nekterych gipadech vyZaduje teni oxid&niho ¢isla hlubSi znalost vazebnych pénn
ve slogening, u nEkterych organickych molekul jefigazeni zcela formalni a vyp®né hodnoty
oxidatniho¢isla nabyvaiji i zZlomkovych hodnotidato jsou oxidéni ¢isla velmi uZiténa a pro objas-
néni stechiometrie anorganickych stemnin, jejich pojmenovani a pro formalnidigiovani chemic-
kych rovnic zcela nezbytna.

K charakteristice vazebnych peém v molekule se ¢&kdy pouziva tzvvaznost (kovalence).
Pod timto pojmemrozumime paet sdilenych elektronovych pa#, kterymi je atom vazan
k ostatnim atoriim. Podle této definice maji ndidad v molekulach a iontech uvedenych v tab. 3.1
atomy nasledujici vaznosti a oxtaé ¢isla: Ny: vaznost N(3), oxidani ¢islo N’; NH;: vaznost N(3),
H(1), oxidani ¢isla H, N™". Z prehledu je #ejmé, Ze vaznost prikse niize vyraz lisit od oxida-
nich¢isel. Dale je dlezZité, Ze v iontovych sl@eninach, nafiklad v NaCl, maji prvky vaznost rovnu
nule (sdileni elektranje v €chto slodeninach nevyznamné).

55



Rezonaréni struktury

V mnoha pipadech jednoduché Lewisovy [¢)
struktury neodpovidaji strukturnimu stavu molekuly. /O// \\OI
Napriklad strukturni vzorec molekuly Onasedcuje N N
uspdgadani s rozdilnymi vazbami mezi atomy kysliku, keteinosti jsou ale obvazby shodné
se vzdélenostmi 128 pm. Tato vazebna délka lezi hwenotami typickymi pro jednoduchou vazbu
O-0 (148 pm) a dvojnou vazbu €D (121 pm). Tento nedostatek Lewisovy koncepcéefen
zavedenim pojmu rezonance, kdy skuotestruktura molekuly (rezoném hybrid) je ddna smiSenim

v3ech moznych Lewisovych struktur odpovidajicichéau usptadani atori.

Rezonanci znadzaujeme oboustrannymi Sipkami mezi moznymi elektrgmowzorci

[o) [¢)
N T N
o 9 o &

Jak jiz bylo uvedeno, rezonance odpovida smiSesthvdnoznych struktur a proto ji neni mozné
povazovat za jakési ,kmitaniigskakovani)“ mezi nimi. Z kvanté&vmechanického pohledu je distri-
buce elektroft kazdé struktury reprezentovana vinovou funkci @eska vinova funkce popisujici
stav vazebnych elektr@mmolekuly ¢es je dana superpozici vinovych funkci jednotlivy¢iuktur

@)
l/lres:l//(/o\\)'i'l/j(//\) (3.1)
@) O @ @)

Vysledna vinova funkce vifpad® molekuly G odpovida superpozici se shodnyniispivky kazdé

ze zastoupenych struktur, protoZze maji stejné @nelRpzonance ma dvaldzité disledky. Dochazi

k vyrovnani vSech vazebnych parametelé molekuly a saasré se sniZuje celkova energie mole-
kuly (¢astice), jejiz vysledna hodnota odpovidajici remdniastruktue je nizsi nez energie jakékoliv
prispivajici struktury. Energie rezonaniho hybridu Q je proto niZ3i nez energie obou struktur popsa-
nych elektronovymi vzorci. V tomtofpact, kdy molekulu Ize popsatkolika strukturami se stejnou
energii, nabyva rezonance n&giho vyznamu. VSechny struktury o stejné enerdé gispivaji
rovnomnerné k vyslednému rezonanimu hybridu.

K vyslednému rezon&nimu hybridu vSak mohoutigpivat také struktury s rozdilnymi

v w s

BF; je vysledny rezonami hybrid dan naifiklad prispsvkem struktur

A\ /\ A\ /\
\F F/ \F F/
\B/ \B/
| I,
| FI \F/
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Na zaklad vypoctu formélnich nabdj je energeticky nejvyhodiBi struktura s jednoduchymi

vvvvvv

s v s

nou dvojnou vazbou. V aniontu NO@naji proto vSechny vazby mezi dusikem a kyslikéste&neg
charakter vazby dvojné a jsou nerozliSitelné.

Hypervalence a elektrono¥ deficitni molekuly

Zatimco se prvky druhé periodidi velmi dol¥e oktetovym pravidlem, u prikiteti a vySSich
period nachaziméadu molekul s odchylnym uspadanim elektroin Napiklad v molekule PGl
je nutné v elektronovém strukturnim vzorci uvazaledget elektrainve valegni vrstw atomu fosforu,
t.j. jeden par elektranv kazdé vazbP- Cl. Obdobg velmi stalé molekule SFodpovidéa elektronovy
vzorec s 12 elektrony umétymi ve valednim okoli atomu siry. Takovéto molekuly, ve kterych
pocet elektrori ve valerni vrstw sttedového atomuipkraiuje ¢islo osm, nalézame lypervalen-
¢nich slowenin.

Hypervalenci, kterou d¥eme Siroce pozorovat u pivi8. az 6. periody, vykazuji i anionty
S5, PG, SG (tab. 3.1). Tradini vyswtleni hypervalence je zaloZeno na vhodnych eneigeti
nizko lezicichd orbitalech, které mohou byt zaphy dodaténymi elektrony. Vzhledem k tomu, Ze
tyto d orbitaly jsou k dispozici u prikod 3. periody vySe, atomy fosforu a siry mohouvsigt
hypervalegni sloweniny s jejichcast&nym zaplgnim. Vzacnost hypervalence u ptvR. periody je
proto vysw¥tlovana nefitomnosti2d orbitali. Neékteré hypervaletni sloweniny prviki 2. periody,
predevsim boru a uhliku vSak znamy jsou (karboraashilly kow, klastry). Proto se zd4, Ze u pivk
2. periody rozhodujiiedevsim geometrické pany, které znesnauji uspdadani vice neétyr ¢astic
okolo malych gtedovych atorm a vynucuji si dodrZzovani oktetového pravidla.

V nékterych elektrono¥ deficitnich molekulach nepostgi vSechny valeéni elektrony
k tomu, aby kazdy nevodikovy atom doséhl v elekbr@m vzorci oktetu. Jedna séedevsim
o sloweniny prvki boru, beryllia a #&kdy hliniku. Rikladem je sotenina BeH se strukturnim
elektronovym vzorcem

HO BedO H

Zatimcotadu nedostatk Lewisovy teorie sdileni elektronovych pdre odstranit fedstavou rezo-
nance a hypervalenceiipadré elektronovym deficitem, uékterych jinych molekul nastavaji potize.
Napriklad molekula kysliku @by méla mit podle Lewisovy fedstavy elektronovy vzorec

VO N
\O_O/
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Ten je vSak v naprostém rozporu s paramagnetickiastnostmi kysliku, které jsou danyitomnosti
dvou nespérovanych elektiiorv molekule. Zcela nepouZitelna je Lewisova tearienolekul, které
maji lichy paet valernich elektrod, nagiklad NO, NQ, CIO, a pod.

Moderni fyzikalrtichemické metody (molekulova spektroskopie, rentgére elektronova di-
frakce, nuklearni magnetické rezonance, studiumnetackych viastnosti aj.) umoznily kvantitativn
Znefit energie a délky chemickych vazeb i vazebné @hlgoskytly nafiklad informace o p#u
nesparovanych elektrérv molekulach. Red teorii chemické vazby byl postaven Gkol tytoexkmpen-
talné zjisttné hodnoty teoreticky odvodit a vy&hit. VyteSeni tohoto Ukolufmasi vinow mechanické
pojeti chemické vazby fedevsim pedstava molekulovych orbitgljak uvidime v kap. 3.2.

3. 1. 2. Parametry vazby

Dosavadni vyklad chemické vazby vyZzaduje depino rekteré fyzikalni viastnosti a para-
metry, kterymi lze chemické vazby popsat. ¢nto nefitelnym velindm, které charakterizuji
vlastnosti chemické vazbypati predevSindélka aenergie vazby z jejichz tabelovanych hodnot Ize
dohbre odhadovat vazebné p&m v riznych slodgeninach.

Délka vazby

Délkou vazby,l, se rozumi rovhovazna vzdalenost mezi jadry étokolem které atomy
spojené chemickou vazbou kmitaji. Tato &l je dostupné naiklad metodami spektroskopickymi,
elektronové a neutronové difrakce a difrakce rembggch paprsk. Nekteré délky vazeljednodu-
chych molekul a ioritjsou uvedeny v tab. 3.2.

Tabulka 3.2. Délky vazeld nékterych molekul a iontid (v pm)

| |
H; 106 N 109
H, 74 o} 121
HF 92 h 144
HCI 127 Ch 199
HBr 141 b 267
HI 160

V mnoha pipadech si vazby zachovavaji iznych slodeninach piblizné stejné délky.
Prikazre to potvrzuje porovnani délek vazby-® v H,O (96 pm), HO, (97 pm), CHOH (96 pm)
a HCOOH (96 pm). Proto lze délky vazeb s vyrakovalentnim charakterem digb odhadovat
na zaklad znalosti kovalentnich poloymi atomi (tab. 2.7). Plati, Ze délka vazb{A-B) se rovna
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souitu kovalentnich pologri. Nagiklad délka vazby SiC v karbidu Kemiku se fiblizné rovna sou-
¢tu kovalentnich pologra kiemiku (117 pm) a uhliku (77 pm) zéedpokladu jednoduchych vazeb.
Vysledna délka 194 pm je blizka experimentalalezené hodndtl93 pm. V pipads, Ze vazba mezi
atomy je nasobna (dvojna, trojnd), j@ wypoctu nutné pouzivat kovalentni poléng odpovidajici
piislusnémurddu vazby. Vysledkem je vzdy zmenSeni délky vaiidlku kovalentni vazby déale
ovliviiuje zastoupeni jednotlivych orbitalkteré se na dané vazpodileji. BliZSi vys¥tleni tohoto
jevu, ktery se nazyvéa sekundarni hybridizace, patno v kap. 3.3.2.

Zmens3eni délky vazby proti odhadu nastava takéistagici polaritou vazby. K odhadu délky
vazbyl (A-B) se zde pouZziva empiricky vzorec

R(A=-B) =ra+rs —=9-(X, —Xg) (3.2)

kdera g jsou kovalentni pologty atomi A a B ay, g jejich Paulingovy elektronegativity.

Energie vazby

Vhodnou termodynamickou mirou pevnosti vazbydijsociani energie vazby(vazebnéa
energig, t.j. zména enthalpid\H° ptislusejici nafiklad disociaci molekuly AB

A-B(g) O - A(g) + B(g) AH° (3.3)

U dvouatomové molekuly jde o energii, ktera je @duke zruSeni vazby mezi atomy a oddaleni &tom
mimo dosah jejich vzdjemného silovéhdspbeni (tab. 3.3). iPvyjadiovani disocianich energii
vazeb ve viceatomovych molekulach, jez maj dwice vazeb, je situace sl@@i. HodnotyAH®
pro vazbu mezi atomy jsou totiz zavislé n&tpoa charakteru ostatnich vazeb v molekule. ¥
hodnotaAH° pro rozstpeni molekuly vody na atom vodiku a radikal OH @® %J-mol™. V dal$im
kroku, kdy se &pi v prvém kroku vznikly radikal OH, je jiz diky d8nym vazebnym pogmim
hodnotaAH° 425 kJmol™. U viceatomovych molekul ABse proto utuje celkova disocini energie,
prislusejici uplnému rozpadu molekuly na jednotliténay (AB, [0 - A +nB).

Jeji n-ty dil, ktery odpovida energii jedné vazby-B, nazyvamestiedni (primérna) disociatni
energie vazby(tab. 3.3). V pipad® molekuly vody stedni disociani energie ©H vazby odpovida
463 kJ-mol™.

Primérné energie vazby Ize vyuzitippdhadu tepelného zabarveni reakci, ve kteryctézc
ke SEpeni mivodnich a vzniku novych vazeb. Odhad, zda reakde mxotermickA4H° < 0) nebo
endotermickd AH° > 0) Ize provést tak, Ze od celkové energie nutn&timeni existujicich vazeb
odeiteme celkovou energii vazeb riovzniklych. Je nutné si ale édomit, Ze se hodnoty energii
vazby dokonce i dvou stejnych pivikyrazre odliSuji v gipadt raiznych slodenin. Napiklad energie
vazby SiSi leZi v rozmezi od 226 kihol™ v Si,Hg do 322 kdmol™ v Si(CHs)e. PYi piesrjsich
odhadech tepelnych zabarveni reakci je tuto gkost nutno brat v vahu. Pro hruby odhad v3ak
hodnoty pfimérnych energii vazby postaji.
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Tabulka 3.3. Molarni vazebné energie a pimémé energie vazby (hodnoty jsou uvéaghy v kJ - mol™)

Vazebna Pramérna Pramérna
Vazba energie Vazba energie vazby Vazba energie vazby
H-H 436 0O-0 138 N-CI 201
H-F 565 N-N 159 C-Cl 326
H-CI 431 N=N 418 P-ClI 326
H-Br 364 c-C 348 Si-Cl 391
H-I 297 =C 619 O-ClI 205
F-F 155 CGC 812 c0 707
Cl-ClI 239 O-H 463 (=10) 1070
Br—Br 190 N-H 389 c-0O 335
-1 149 C-H 413 C=N 616
0=0 494 P-H 318 C=N 879
N=N 941 Si-H 318 C-N 293
P-P 201 O-F 184 S0 466
P=P 481 G-F 485 SFO 640

Porovname-li energii vazby pritke—X hlavnich podskupinp(bloku) zjistime, Ze zde existuji
urcité trendy. V pipact, Ze prvkyE nemaji volny elektronovy par (vSechny elektronyjsoudasti
vazeb), energie vazby klesa ve skupindchrem doti. Nagriklad pro vazby €C, Si-C a Ge-C jsou
hodnoty stednich energii 374, 301 a 242-kdol™. V pripads, Ze prvekE ma volné elektronové pary,
energie vazby ajt ve skupinach klesaji. Pouze u pink periody nalézadme typicky odlisné hodnoty,
které jsou niz8i nez u prik3. periody. Uvedeny trend Ize ¥idna hodnotach energii vazeb-Cl,
Si-Cl, Ge-Cl a Sn-Cl, které se mni nasledova 338, 401, 339 a 314 kJ- mol Relativni zeslabeni
jednoduchych vazeb pruk2. periody je v tomtoifjpact ¢asto vys¥tlovano tim, Ze seipvytvoreni
vazby dostavaji do blizkosti volné elektronové paryim dochazi ke zvy3eni odpudivych sil mezi
atomy.

Na zaklad energii vazby Ize vystlit celou fadu chemickych vlastnosti privkhlavnich
podskupin. Nafiklad rozdil mezi schopnostetézeni (tvorbatetzci atomi stejného prvku) atoin
uhliku a Kemiku. Zatimco alkany (El.n+2) S mér nezétyfmi atomy uhliku jsou vzhledem k moz-
nému rozkladu na atomy termodynamicky stalé, jefichloga kemiku (SjH2n.2) jsou nestabilni.
Tento rozdil je zpsoben vyrazé mensi energii vazby SH oproti vazg# H-H a tim snadnym
rozkladem molekuly na ) a H(g). Vzhledem k tomu, Ze vazba <l je slabsi nez HH a vazba

v

dokonce i praetzce s hodnoton vysSi nez deset.

Zpusob, jakym se projevuji energie vazby u aicsnvolnymi elektronovymi pary, Ize ukazat
na dusiku a fosforu. Niz&ijmérna energie jednoduché vazbyN (163 kJ- mol™) oproti vazls P-P
(201 kJ mol™) zpisobuje, Ze se dusik norméimyskytuje v molekule Ns nasobnou vazbouN=N:),
zatimco fosfor tvti molekuly R, ve kterych jsoutyii tetraedricky uspiadané atomy fosforu spojeny
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se Sesti jednoduchymi vazbami. Velky rozdil mezirmtami energii jednoduché a trojné vazby u du-
siku dale vyrazhomezujaettzeni tohoto prvku ve sléeninach (vyjimku tvéi hydrazin HN—-NH).

Obdobnou situaci vidime vijpad atomi kysliku a siry pi porovnani energie jejich
jednoduché (138 kidnol™, resp. 263 kdmol™) a dvojné (494 kdmol™, resp. 431 kdmol™) vazby.
Prednostg se v pipact kysliku proto uplatuje vazba dvojnd, zatimco elementérni sira yiekzce
nebo kruhy s jednoduchymi vazbami. Také ve &minach nmize sira vytvéet fettzce, napiklad
v polysulfidec S-S,-S]*", zatimco obdobn#etzeni aton kysliku Ize nalézt jen vyjimg.

Vazebné energie Ize také vyuzit k videni nizkovalentnich slouenin, t.j. molekul s niz§im
poctem vazeb neZ vyZaduje oktetové pravidlo. Tyto &miny, mezi které p#t molekula PH,
jsou vzhledem k rozkladu na atomy termodynamic&estPodléhaji vSak snadd@sproporcionaci,
pii které dochazi v jedné reakci k sagné oxidaci a redukci jednoho prvku:

3P'H2(g) O - 2P"Hi(g) + P(9

Duvodem, pr¢ tato reakce nastava, je zde existence Sed® ¥azeb ve vznikajicich molekulach
fosforu. Celkovym p&tem vazeb PH se totiZ produkty a reaktanty neliSi (v obdippdech nalézame
6 vazeb).

3. 2. Molekulové orbitaly dvouatomovych molekul

Zakladem teorie molekulovych orbitalje predstava, Ze kazda molekula je vi&stoly-
centricky Gtvar vytvéeny atomovymi jadry prvk jez jsou spojeny elektrony, které jsou obdbjako
v atomu umisiny na ugitych, zde molekulovych orbitalech. Molekulové ddby tedy utuji energii
a rozmistni elektrori mezi atomy molekuly. i vyswétleni uvedené teorie bude pozornost tiegl
vénovanastejnojadernym dvouatomovym molekulama iontim (molekuly a ionty sloZzené ze dvou
stejnych atom). Takto ziskand figedstava bude snadno ragsia na vazbu vidznojadernych
dvouatomovych molekulach a iontech¢astice sloZzené ze dvotiznych atoni) a polyatomickych
molekulach.

Obdobr¢ jako @i popisu stavby atomu, kde byla pozornost tieg venovana atomu vodiku,
za’ne vyklad teorie molekulovych orbitapopisem nejjednodussihéipadu, vazby v molekule H

3. 2. 1. Vazba v molekule vodiku

Atomy vodiku se velmi rychle spojuji za vzniku mkidéy H,. Oba elektrony molekuly jsou
piitom spoléné olkma jadiim a nelze je od sebe odlisit. Pohybuji se v pobwfader, pedevsim
v prostoru mezi nimi, kde dochazi k vyraznémuietir elektronové hustoty. Vysledkem vznikajicich
elektrostatickych sil je potomiitahovani jader k mistim se zvySenou elektronovou hustotquedy
vlastre k sol# navzajem. Rtahovani je vyvazeno vzajemnym odpuzovanim jadestatnich elektran
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K¥ivka potencialni energie molekuly vodiku

Prabéh zavislosti potencialni energig, dvojice atoni vodiku na jejich vzajemné vzdalenosti
Ize vyjadit kiivkou uvedenou na obrazku 3.1. Atom vodiku A je md@stn v patatku sodiadného
systému a atom vodiku B se Kmu blizi po soktadné osex. Fxi priblizovani atomu vodiku B
(napriklad do polohy B) klesa potencialni energie systému k hodnotas0, atomy se ifitahuji
a systém klesa do energetického minima (potenaJamy). Minima je dosazendtipvzdjemné
vzdélenosti atorin vodiku x =1 (poloha B). Mezijadernd vzdalenodt predstavuje délku vazby,
v ptipad molekuly vodiku je rovna 74 pm. Pro energii systémtomto okamziku platV = -D.
EnergieD se nazyva disodiai energii vazby (vifipads molekuly H je rovna 436 kdmol™) a byla
s délkou vazby blize charakterizovana v kapitole23. Z grafu je vidt, Ze dalSi fiblizovani atoni
vodiku (poloha B') je spojeno s prudkym vizstem potenciélni energie vigledku silného viistu
odpudivych sil nevazebnych elektforPoznatky z grafu zavislosti potencialni energigtému dvou
atomi vodiku na jejich vzdjemné vzdalenosti Ize zobeatiti, Zeke vzniku chemické vazby dojde
tehdy, kdyZ ur¢itd soustava givodné izolovanych atomi po jejich vzajemném ¥iblizeni snizi
svou potencialni energii a ocitne se v energetickéminimu. Atomy pitom zaujmou ufité
geometricky specifikované polohy, které minimu petémi energie odpovidaji. iPnevazebné
interakci (napiklad dvou atord vodiku) potencialni energie soustavy se zmensagcvzdalenosti
mezi atomy vaista, atomy se odpuzuji a snazi se dostat co nejdaebe.

Obrazek 3.1. ZAvislost potencialni energie soustawdvou atomi A a B vytvaiejicich vazbu na jejich vzdalenostk

Pfi hledani divodi, které vedou ke sniZeni energie alowodiku @i jejich priblizeni, lze
vylougit moznost jadernych interakci. Ty by se projewlyi 10* krat mensi vzdalenosti mezi jadry,
nez jakou jsme pozorovaliipvzniku molekuly H. P¥i¢inou sniZzeni energie musi byt vznik nového
orbitalu, gedstavujiciho spobmy elektronovy obal obou jader. Izolované atomy ikadmaji
v zaékladnim stavu po jednom elektronu ugriémn v orbitaluls. V molekule B musi byt oba elektro-
ny umisény energeticky hloudi (t.j. nize) nez v fivodnich orbitalech, jinak bytpptibliZzeni atond
a vytvaeni vazby neklesla celkova potenciélni energie.itNé&ylo experimentath prokazano, Ze
elektrony v molekule Hmaji vykompenzované (sparované) spiny, musi kg temisény spol€ng
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na rekterém no¥ vytvoreném orbitalu s niZSi energiitd@istava takto na@vvytvoreného orbitalu

oA

je pak zakladem dnes nejro®sEjSi teorie chemické vazby — teorie molekulovychitab.

Metoda lineérni kombinace atomovych orbitafi

Obdobrg jako byla @i popisu elektronové struktury atomu pouzita orpitéaproximace,
Ize predpokladat, Ze vinovou funked piislusejiciN elektrorim molekuly Ize vyjatit jako soin
N jednoelektronovych vinovych funkagf

Y(ri,ra, . tn) = @(ry) @(ra) ... g(rn) (3-4)

kde elektron 1 je popsan vinovou funkgi(r,) apod. Takto odvozené elektronové funkéedstavuiji
molekulové orbitaly (dale ozn&ovany MO), kterym FsluSi utita energie a @ité rozlozZeni elektro-
nové hustoty fes celou molekulu; v mistech vinovych funkci s eellamplitudou je prawghodobnost
nalezeni elektronu vysoka, v mistech nodalnich nebo ploch elektron nalézt nelze.

Soubor MO ukité molekuly 1ze v principu ziskatSenim Schrodingerovy rovnice. Tento
postup je vSak pro slogjsi molekuly obtizny a proto se zavadtité zjednoduSeni. Vychazi se
z poznani, Zze vinova funkce elektronu, ktery jdizkosti jadra jednoho z atanmolekuly, se podoba
AO tohoto atomu. VInova funkce elektronu, kteryjblizkosti jadra atomu vodiku v molekule ¢
tedy podobnds orbitalu tohoto atomu. Lze tedy vychazetizqzené pedstavy, Zze AO jednotlivych
atonu popisuji nejen chovani elektrbrv atomu, ale i v molekule. Molekulové orbitalie§eni
Schrédingerovy rovnice) Ize pak konstruovat supagigsjednocenim) AO atointvoricich molekulu
nejjednodussim moznym @gobem, jejich linearni kombinaci. Tento postup seyma metoda
linearni kombinace atomovych orbitak, zkrace MO—LCAO (z anglickéhaviolecular Orbital
— Linear Combination ofAtomic Orbitals). V jednoduché fedsta¥¢ teorie MO je moZné pouZzit
k odvozeni MO pouze AO valénich vrstev atorin Molekulové orbitaly pro molekulu Hze giblizné
odvodit sjednocenims orbitali popsanych vinovymi funkceng,; atomu vodiku A a B

‘// = CAwls(A) + CBQLS(B) (35)

Koeficienty ¢ v linearni kombinaci ukazuji, v jakém rozsahu jetliné AO k vyslednému MO
piispivaji (s rostouci hodnotad roste pispivek pislugného orbitalu).

linearni kombinace, kdy obss orbitaly pispivaji shoda (ci = c3). V tomto gipad: se elektrony
umisgéné na MO nalézaji se stejnou pr&wddobnosti v blizkosti kazdého jadra. ¥pads, Ze zvo-

v s

v, = @s(A) + @gs(B) (3.6)

VInova funkce ¢+ musi obdob# jako vSechny vinové funkce sygvat normalizani podminku
(/@2do = 1). Toho Ize dosahnout vynasobenigm tzv. ,normaliz&ni konstantouN. V dalsim
vykladu bude konstantd opomijena, protozZe tak ziskdme orbitaly v mnohedmgdusSich tvarech.
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MO s nejblizsi vySSi energii, ktery Ize odvodit Kaimaci AO vodiku, ma agp shodné fspivky
1s orbitaki (ci = c3), ale koeficienty maji ogaa znaménkack = +1,cs = —1):

Y= @is(A) - @is(B) 3.7)

Pfi zndzonovani energetickych paimi spo-
jenych s linearni kombinaci ACripvzniku chemic- v
kych vazeb se pouZzivagiagramy molekulovych
orbital 4. F¥i jejich sestavovani nejtve zndzornime
na stranach diagramu ve vheédzvolené vzdalenosti ¢ (A) ¢s(B)

(nap. meziatomové vzdalenosti) energie vycho-
zich AO, ve gtedu diagramu vyzridme energie N2
vznikajicich MO. Elektrony umishé na orbitalech Iy

vyznaujeme Sipkami. Na obr. 3.2 je uveden diagramobrazek 3.2. Diagram energii molekulovych orbitai H,
MO pro molekulu H a analogické molekuly. a analogickyeh molekul

Vazebn4, protivazebna a nevazebna interakce

Pro vznik molekulovych orbita| které maji niZzSi energii nez vychozi orbitaly rativé
(v ptipadt molekuly H, orbitalu ¢) je dileZité, abycasti atomovych orbitél (jejich vinové funkce)
mely v oblasti gekryvu stejna znaménka (oba + nebo —). V oblakkadnym gekryvem atomovych
orbitali vodiku popsanych vinovymi funkcengy a @ je vysledna elektronova hustote (+ @)?
vy38i neZ odpovida prostému sauelektronovych hustot dvou samostatnych orbitgl + ¢ o hod-
notu 2¢, @, (obr. 3.3). Vysledkem jgazebna interakceAO a vznikajici MO je nazyvamazebnym
molekulovym orbitalem, ktery je ozn&ovan exponentenb (z anglickéhobonding — vazba).
V molekule H prechéazeji elektronys obou atorii vodiku do tohoto M® ktery ma nizsi energii
nez maji fivodni AO a jeho obsazeni vede ke sniZeni energtérsy.

V piipad prekryvu AO s opanymi
znameénky je vyslednyrekryv zaporny ¢/.).
Pritom dochazi ke snizeni elektronové

(1s,)° (1ss)°

hustoty v mist prekryvu o hodnotu & ¢,
za sowasného viistu odpudivych sil
a vzniku nodalni plochy mezi jadry atém
(energie MO v polyatomickych mole-
kuldch roste s pgem nodalnich ploch). ¢ [
Vysledkem jeprotivazebna interakce AO, A B
ktera odpovida vznikuprotivazebnych  oprazek 3.3. Elektronova hustota vazebného molekukého orbitalu
(antivazebnych)nolekulovych orbitald, (pismena A, B ozn#uji atomova jadra vodiku)

ozna&ovanych h¥zdickou ([, pop. exponentena (z anglickéhantibonding. Energie MO* je vy3Si
nez energie jvodnich AO a jejich obsazeni elektrony vede k [abdi celé molekuly. Elektrony

elektronova hustota
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obsazujici MO* jsou umishy v mért vyhodnychéastech prostoru &Sinou mimo spojnici atott)
a pisobi proti vzniku vazby.

Nulovy prekryv je vysledkem vzajemného vyruSergéqm stejré rozsahlych oblastirpkryvu AO,
které maji op&na znaménka (obr. 3.4)idkryv obdobg nenastava vifpads, Ze givodni AO se
vlivem své prostorové orientace nemohou nachazestepmych oblastech prostoru. Tento stav je
ozna&ovan jako nevazebnd interakce a projevi se tingeze systému orbité&lmolekuly vyskytnou
i takove, které jsou energeticky t&hshodné s fvodnimi AO, tzv. nevazebné molekulowébitaly.
Ozn&ujeme je tak, Ze u symbolu orbitalu uvedeme vpreaatode indexn nebo index vynechame.

~ AN AR
¢ "‘ J‘
S + P Pz * Px P, + dy;

Obrazek 3.4. Nedinny piekryv AO

Pri praktickém vyuZiti teorie MO a jeji pracovni meéyoLCAO k feSeni vazebnych paini
v molekulach je ifeba mimo jiz zmi#nych zakonitosti uvazovat dalSi pravidla, kteraatmgime
pii dalSim vykladu:
1. piekryv dvojice AO je dinny, t.j. skuténé vede k vytvéeni energeticky diferencovanych
orbitali MO® a MO* jen tehdy, kdyZ jovodni AO nemaji §li§ rozdilnou energi&E < 6 eV).
Pri vySSim energetickém rozdilu se vysledné MO jepatre iSi v energii i tvaru od vy-
chozich AO
pocet MO, které seigkryvem vytvéeji, je vzdy roven pgdu AO, které se vazby Zastni
k i€innému pekryvu dojde pouze tehdy, kdy#ymdni AO maji stejnou symetrii k ose vazby
rozdil energii mezi dvojici vznikajicich orbitaMO® a MO* je tim \&t&i, &im vstsi je jejich
piekryv (prostorovy pinik). Se zmenSujici se vzdalenosti mezi atomyiskrpv zpravidla
zwétSuje (obr. 3.5) a jeho velikost vyjagemeintegralem pirekryvu S, jehoZ hodnoty jsou
ve WtSing chemickych vazeb nevyznamné.

S>0 S>>0
pokles mezijaderné vzdalenosti

AO' AO"

vzrust prekryvu

Obrazek 3.5. Rekryv AO. Oblast piekryvu je Srafovana
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3. 2. 2. Zakladni vlastnosti molekulovych orbital

Popis vazebnych paimi v molekule vodiku je zjednoduSen tim, Ze vazebmarakce se
vytvéii pouze pekryvemils orbitali, které byly @ivodns umisgény na izolovanych atomech. U pivk
vysSich period jeiejmé, Ze se vazby budodastnit i AOp pripadreé d. Proto je nutné znat, které
kombinace AO (t.j. kteréipkryvy) jsou z hlediska teorigipustné a vedou ke vzniku MOa®zit4 je
i znalost prostorového usfgmani a symetrie MO i zakonitosti v jejich obsazowéektrony.

Prostorové uspd@adani a symetrie molekulovych orbitafi

Prekryv AO je &inny a vede ke vzniku
dvojice MO a MO* pouze v fipact, Ze maji
nejen blizké energie a vhodny tvar, atede- )
v8im kdyZz maji vhodnou polohu z hlediska i i
soudadného systému. Pro jednoZnasta ¥c- . ______ k2 LT _____.

, , . . 1 +2Z +2Z 1

nou spravnost zani orbitah je pro dvou- / /
1 1

atomové molekuly zavedeno pouzivani sou- “y ! y !

fadného systému podle obrazku 3.6, ve kterém

na spojnici jader atofnlezi osyz svymi
kladnymi sngry.

Obrazek 3.6. Smluveny sokadny systém dvouatomové molekuly

Z hlediska prostorového us@mani a symetrie Ize MO rodd do tti skupin. Prvni skupinu
tvoti MO, které vznikaji kombinaci AO, které maji magiolee kvantov&islom = 0. Rekryv je tedy
mozny pro AOs—s, s—p,, S—dz, p,—P2 P.—d2 ad2—d,2 a jeho vysledkem jsou MO, jejichZ oblast
maximalni pravépodobnosti vyskytu elektrdnleZzi mezi jadry atoifn(oblasti prochazi spojnice dana
osouz). Tyto MO maiji obdob# jako vychozi AO valcovou symetrii, protoZé fejich rotaci kolem
osy vazby nedochazi ke #n¢ znaménka vinové funkce. Vzhledem k analogii s atymi orbitalys
jsou ozngovanytreckym pismenerw.

V piipadt, Ze dojde k pekryvu AO s magnetickymi kvantovymiisly m =+1 (mozné kombi-
nace atomovych orbitilp,—py, py—py, dxz—dxz dy,—dy,, px—dx; @ py—dy,), vysledné MO maji oblast
maximalni pravépodobnosti elektrolh mimo spojnici jader a pra¥godobnost nalezeni elektronu
na spojnici jader je nulova. Kazdy &hto MO i oto¢eni o Uhel 180° kolem osy vazbyéni
znaménko a mé& jednu nodalni plochu (prochazi spiojader ator). Vzhledem k podobnosti
s atomovymi orbitaly jsou ozn&eny pismenenz

Do posledni skupiny MO pitprekryvy, které vznikaji kombinaci A@z_y2—dye_y2 @ dyy—dyy
s magnetickymi kvantovymiisly m =+2. V tomto gipad miZze dochazet pouze Kekryvu dvou
stejnych AO umishych na éznych atomech a vysledné oblast maximalni pfpedobnosti vyskytu
elektrori lezi mimo spojnici jader atoim Prekryvem obou dvojic AO vznikaji @évdegenerované
dvojice MO. Takto vytveené MO oznéné pismenerd (analogicky s orbitalg) maji dw nodalni
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plochy, které prochazeji spojnici jader ator@rbitaly tohoto typu se uplaiji péi popisu vazeb mezi
atomy kowi a vedou naifiklad k vys\tleni étyinasobné vazby v anionfGl,Re=ReCl]*".

Protivazebné MOg*, m* a J* maji navic nodalni plochu kolmou k ose vazby i ti
i dvojnasobny peet ,laloka”“. Jejich energie je proto v porovnani s vazebniygha vyssi.

Nekteré AOs ap s &innym prekryvem a tvary vznikajicich MOa MO*, které jsou ozrigny
piislusnou symbolikou, uvadi tab. 3.4. Tvary orliitidou vyjadeny obrysovou plochou, ktera
vymezuje mista s velkou hustotou prawddobnosti vyskytu elektrd@n V obrazcich jsou dale
vyznateny nodalni plochy a uvedeny symboty, (7), které vyznauji symetrii molekulovych orbital
vzhledem k ose vazby.

Tabulka 3.4. &inné prekryvy v systému orbitaki s ap

Kombinace AO Energie Tvar MO Typ MO

©
D

67



Oznatovani molekulovych orbitalia

Z&kladem pi dale pouzivaném oztavani MO dvouatomovych stejnojadernych molekul
je symbol charakterizujici jejich typ, 771 nebod. Symbol je doplén vpravo nahie indexem
oznaujicim, zda jde o orbital vazebny (rfap™), protivazebny (nap 77*) nebo nevazebny, u kterého
se rekdy uvadi atomovy orbital, jemuz je blizky (ffagr= p). Vzhledem k tomu, Ze jeatbZité wdét,
ze kterych orbitdl MO vznikaji, pouzivame jeStdalSi index, ktery uvadime vpravo dole vedle
hlavniho symbolu (napo;). V ptipac AO s zachovavame index U orbitali p ad uvadime indexy,
které oznauji jejich orientaci vzhledem k stadnému systému.i€kryv AO s—s proto vede k orbi-
talu o (v piipac dvou stejnych indexuvadime pouze jeden), vysledketielpyvu orbitali py—dy,
je orbital ozn&ovany 7z, ..

Vystavbovy princip molekulovych orbitali

Elektrony se v molekule obdobriako u atomu umitaji tak, aby ml systém co nejmensi
energii. Vnitni AO, které nepodlehly procesuefryvu, jsou pli obsazeny elektrony, proto maji
na energii molekuly rozhodujici vliv valéni elektrony a jejich umishi v systému MO. Pravidla
pro jejich rozmisini jsou shodna s pravidly pro zapVani AO. Problémem je pouzesitrenergetické
poradi MO, které lze zjistit kvant@vmechanickymi vyp&ty nebo experimentatnna zaklad
vysledki ultrafialové absormi nebo ultrafialové fotoelektronové spektrometgepripad jinymi
fyzikalné-chemickymi metodami. Vystavba MO a jejich obsazu\geridi nasledujicimi pravidly:

1. Elektrony postuptiobsazuji MO v ptadi jejich vzfistajici energie.

2. Pxi zaphovani MO je respektovan Pauliho princip.

3. V ptipac, Ze se vyskytnou MO o stejné energii (energetidgenerované orbitaly), jejich

obsazovani sédi Hundovym pravidlem maximalni multiplicity.

Spektroskopické termy dvouatomovych molekul

Obdobr, jako byly v kapitole 2.2.2 charakterizovany cel&ostavy atorh jejich spektro-
skopickymi termy, Ize podobné oztmi zavést i pro dvouatomové molekuly. Kazdy etaikbvy stav
molekuly je popsaremito symboly:

1. Celkovy orbitalni thlovy moment ve snéru osy molekuly se ozdaje pismenenvi
a nabyva hodnot 0, 1, 2 ... . Teim s fiznymi hodnotamil se ipisuji fecka pismeng, /7, 4, ...
podle analogie se symbolik@) P, D ... u atond.

2. Spinova multiplicita, t.j. 2S5+ 1, kdeS je celkové spinové kvantow#slo, se uvadi jako
horni levy index.

3. V pripadt, Ze ma molekula rovinu zrcadleni (viz kap. 3.6K2¢ra prochazi spojnici at@m
ozn&ujeme znaménkem + stav, kdy se znaménko vinovécuMO (i zrcadleni nerkni a naopak.
Toto oznaeni se uvadi pouze pro stafy které jsou nedegenerované; pidefite 5.
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4. V pripact stejnojadernych dvouatomovych molekul podle jejggimetrie Wi inverzi
rozliSujeme stavy ag. Fiinverzi kazdy MO typuy neneni pii provedeni operace znaménko, kazdy
MO typu u znaménko rni. Vysledny stav molekuly nastava v fipadt, Ze péet obsazenych MO
typuu je lichy. V ostatnich fipadech bude vysledny stav molekgly

Rad vazby

Na rozdil od neobsazenych molekulovych orljit&iteré obdob# jako neobsazené atomoveé
orbitaly neovliviuji celkovou energii molekuly, obsazené molekulavbitaly ovliviwuji celkovou
energii molekuly vyrazth Zda vznikne v daném Utvaru vazba a jak bude pevntdm rozhoduje
vysledna energetick& bilance dan&tpm elektrof v MO® (snizuji energii molekuly aispivaji
ke vzniku vazby) a pgem elektrod@ MO* (zvySuji energii molekuly agsobi proti vzniku vazby).
Dobrou charakteristikou vzniklé vazby je wétia (parametr vazby), které $iké rad vazby, X
(v anglické literatie téZ B.O. -bond orde}. Vazebnyad je pokusem o teni p&tu vazeb spojujicich

dva atomy a je @itym spojenim teorie molekulovych orbitied Lewisovym popisem vazby.

Presre |ze vazebnyfad definovat jakgednu polovinu rozdilu mezi paétem elektroni
obsazujicich MO a pattem elektronia v MO* . Vazebnyrad nemusi vzdy nabyvat celistvych hodnot
a jak pozdji ukdZeme, velmi date koreluje s délkou a silou vazby.

3. 2. 3. Vazba ve stejnojadernych dvouatomovych molekuladchtach

Stejnojaderné molekuly a ionty prvki 1. periody

Prvky 1. periody maji proipkryv k dispozici pouze orbitalys. Vysledky moZznéhoigkryvu
jsme jiz poznali fi vykladu vazby v molekule vodiku. PouZitim diagtamvedeného na obr. 3.2
a umisénim prisludného petu elektror v jeho orbitalech ziskamégustavu vazby v nejjednodussich
stejnojadernych dvouatomovych molekulach a iontd&hpopisu elektronové konfigurace molekul
Ize pouZit postup znamy z vyjadani elektronovych konfiguraci aténSymboly MO uvadime v po-
fadi rostoucich energii; pet elektroi na MO vyjaduje index uvaény vpravo nahie za zavorkou,
ktera ohraniuje symbol MO. Symbol¢D)° nagiklad odpovida protivazebnému orbitalu typu
ktery vznikl prekryvem dvous atomovych orbital a je obsazen dvojici sparovanych elekiron

Zakladni charakteristiky molekul a ignprvka 1. periody jsou uvedeny v tabulce 3.5.

Jak jiz bylo vys¥tleno v kapitole 3.2.1, molekula,Hna nizsi energii nez samostatné atomy
vodiku, protoZe oba jeji elektrony mohou obsazaeaiebny MOy, (odpovidao?) a tim frispivat
ke sniZeni energie soustavy. Rozdil energii mezi M®O* molekuly vodiku je itom 1098 kJmol™.
Molekula H, m& nejmensi délku a nejvysSi energii vazby zeh/gealekul a ioni prvka 1. periody.
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lon H; ma na vazebném MO uméstpouze jeden elektron, jehofigpvek ke stabilizackastice

je oproti d¥ma elektroim molekuly H nizsi. lon H je proto zndm pouze v plynném stavu jako
nestal&astice. Ti elektrony iontu Hg jsou také méncinné pro energii (pevnostastice nez dva
elektrony molekuly H. Treti elektron je zde umist do protivazebného M@ (odpovidacH)

a shiZuje stabilizani pasobeni dvou elektr@gnumisgnych ve vazebném MO. Dva elektrony urémst

v protivazebném MO vétyrelektronovéiastici zcela vyruSitisobeni dvou elektr@gnvazebného MO.
Protoctyrelektronové dvouatomové molekuly Heevznikaji. Molekuly helia a vSech vzacnych gilyn
jsou z obdobnychidrodi proto jednoatomové.

Tabulka 3.5. Elektronové konfigurace fad a parametry vazby molekul prvki a iontd 1. periody

molekyla, valz?mééigch eIek‘Fronové ¥ad vazby délka vazby \é?]i?giga
resp. ion elektroni konfigurace (pm) (kJ -mol™)
(H3") 0 (99) (o) 0 - -
H; 1 (c2)" (eD)° 0,5 106 227
H, 2 (02) (oD’ 1 74 436
He; 3 (02) (aD)* 0,5 108 238
He, 4 (08)° (o)’ 0 - -

Stejnojaderné molekuly a ionty prvki 2. periody

Schéma MO pro popis vazby v dvouatomovych molekuldwki 2. periody je nutné vytvi
na zaklad moznych pekryvi dvou soubak orbitali s ap, které pat do sféry atom o hlavnim
kvantovéemcisle n = 2. Z hlediska prostorového ugpdéani a symetrie AO Ize snadno odvodit, Ze
acinného pekryvu jsou schopny dvojices (atom A) —2s (atom B),2s (A) — 2p,(B), 2p,(A) — 2s(B),
2p2(A) —2p,(B), 2p«(A) —2p,(B), 2p,(A) —2py(B). Které z moznych kombinaci se na konec uplatni
a jaky vysledny systém MOc¢etrg obsazeni elektrony vznikne, lze nejlépe Wbt na pikladu
molekul i a Li,.

Kazdy atom fluoru méa elektronovou konfigurasf2s®2p°. Elektrony v orbitaluls jsou
blizko jadra a maji mnohem nizsi energii nez vabérvrstva a na vazbse vyrazg neprojevuji.
Proto je mozné uvazovat pouze orbitasya 2p a jejich elektrony. Velky efektivni naboj jadraoatu
fluoru zpisobuje velky rozdil energii mezi orbitalg a 2p. PrestoZe prostorové usfamani &chto
orbitali umo#iuje pgekryv, jejich interakce je z energetickycivadi v molekule E velmi mala
a k pekryvu nedochazi. To se projevi v diagramu MO malele, (obr. 3.7), kde jsou uvaZzovany
pouze interakce atomovych orbitals —2s, 2p,—2p,, 2px—2px a2py—2p,. Z obrazku je daleiejme,
Ze kazdy MO typura 7* je dvakrat degenerovan. Tyto MO jsou teny gekryvem orbital py—py

apy—py, které maji stejnou energii a liSi se pouze oaeinvzhledem k ose vazlay
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Molekula b ma celkem (7 + 7) = 14 valen-
¢nich elektrod, které obsazuji orbitaly v souladu
s vystavbovym principem, Hundovym pravidlem
a Pauliho principem vyttnosti. Po umighi vSech
¢trnacti elektrofl je Zejmé, Ze s vyjimkou dvou
elektroni na orbitaluo? jsou vdechny ostatni
dvojice vazebnych elektrégnvykompenzovany
elektrony v odpovidajicich MO*. Na vaglse
proto podili pouze dvojice sparovanych elekiron
na orbitalug® a molekula Fméa ve shodls Lewi-
sovym vzorcem jednoduchou vazbu.

gy

|
v

%

¢s

¢s

./

v

Obrazek 3.7. Diagram energii MO molekuly

Diagram MO molekuly Li je oproti mole-

kule F odliSny. Vzhledem k malému efektivnimu
naboji jAdra atomu lithia jsou jeho orbitaly a 2p
energeticky blizké a jejichiekryv nelze zanedbat.
V dusledku tohoto fekryvu, ktery je oznsvan
zas —p interakci, ale nedochazi ke vzniku dalSich
MO. VSechnyttyti orbitaly o2, g%, o2 a oF vSak
zisk&vajicast&né charakter obou vychozich ato-
movych orbitah s ap,. To se projevi v diagramu

MO (obr. 3.8) zminou energetického padi vznik-
Obréazek 3.8. Diagram energii MO molekuly Lp lych MO. Energie orbitalw?® je vy3si neZ energie

orbitald 72, = 72), coz ma vyznam pii posuzovani
stability molekul s vy3S§im @oem elektroi neZz @t. Molekula L obsahuje jen dva elektrony

sy v s

Energie MO dvoujadernych molekul vSech prvR. periody a umighi elektrorm ukazuje
obr. 3.9, ze kterého je snadné odvodit elektrorardigurace jednotlivych molekul. Z obrazku dale
vyplyva, Zes —p interakce popsana u molekuly,L$e projevuje i u dalSich molekul #bh prvka

(od lithia az k dusiku) elektronovou konfiguraci

ot<ot<m=m<ol<m=m < of

Zbyvajici molekuly (Q a ) uplafiuji konfiguraci

O0< Or<OV<MmE=Em <= <O}
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Zakladni charakteristiku mo-
lekul prvka 2. periody uvadi tab. 3.6.

g3 V tabulce jsou mimo pitu valergnich
_\ elektrori uvedeny i hodnotyadu,
délky a energie vazby. Z molekul

= uvedenych v tabulce ma molekula Li
nejdelSi a nejslabsi vazbu vzhledem

HH

5

k tomu, Ze jeji jednoducha vazba
je tvorena pgekryvem difuznich2s

2
2

i

orbitata. Atomy Li jsou v porovnani
s ostatnimi prvky 2. periody velké a
jejich efektivni ndboj jadra je nizky.
Atom beryllia ma v zéklad-
nim stavu elektronovou konfiguraci
1s?2s?. Ctyti valertni elektrony
jsou rozmistny v MO o° a o*.
Vzhledem k tomu, Ze vazebiigd je

Obrazek 3.9, roven nule, molekula Benevznika.
Zmény v energiich molekulovych orbitaii molekul prvki 2. periody

Tabulka 3.6. R&d a parametry vazby molekul prvki 2. periody

molekula pocet valerﬁonl'ch fad vazby| délka vazby / pm vazebna energie / kdmol™
elektrona

Li, 2 1 267 110

(Bey) 4 0 - -
B, 6 1 159 272
C, 8 2 124 612
N, 10 3 109 946
0, 12 2 121 497
F 14 1 144 155

(Ney) 16 0 - -

Nt

V MO molekuly B, je rozmis¢no 6 valednich elektrof. Nejvy§Simi obsazenymi MO jsou
dva degenerované orbitalf a 7z, které jsou v souladu s Hundovym pravidlem obsagenjednom
elektronu. Molekuly B jsou proto paramagnetické sédva nesparovanymi elektrony. Vzhledem k vy-
kompenzovani elektrdnna orbitalecho? a o* je fad vazby molekuly roven jedné. Vzhledem k tomu,
Ze atom boru je mensi neZ atom beryllia, vazbdw jeolekule je kratSi a energie vaztaysv.
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V molekule G jsou orbitaly7E a 7 z hlediska energie o300 nize neZ orbitab?. Proto jsou
na €chto 77 orbitalech umisiny v zadkladnim stavu atomu vSechttyii elektrony s nejvyssi energii.

Molekula N, ma ze vSech porovnavanych molekul nejvyssi vazeéday3), nejkratsi a nejsil-
ngjSi vazbu. Vazebniad je ve sha#s trojnou vazbou ve strukturnim elektronovém vizo¥eEN: .

Od molekuly kysliku z&ina poklesddu a energie vazby, protoZze se elektrony postupris-
tuji do protivazebnych orbital7zf a 775. V pripad molekuly Q je vyslednyrad vazby 2 a orbitaly
s nejvySSi energiif a 775 jsou obsazeny vzdy jednim nesparovanym elektrorieato fedpowd’
teorie MO, kterd je pkve shod s paramagnetickymi vlastnostmi molekuj, Qe v protikladu
s vyswtlenim vazebnych po#ni na zaklad Lewisovy [fedstavy. Elektronovy vzorec také vyZzaduje
dvojnou vazbu mezi atomy kysliku, altpmnost dvou nesparovanych elekiroregedpoklada.

Molekula Ne nevznika z jednoduchéhaiebdu. Molekulové orbitaly jsou zcela zaphy
16 valegnimi elektrony dvou atothNe a vazebnyad je roven nule.

Kazdou z molekul uvedenych v tabulce 3.9 Ize charadovat i pétem vazebo, resp. 7z
Za vazbuo nebor povaZujeme kazdé obsazeni vazebného orhitAlebo 7, které neni kompen-
zovano umisinim elektronového paru na odpovidajicim protivagsbnorbitalu o* nebo 7.
Napriklad u molekuly N stddem vazbyit je mozné hoviit o picitomnosti jedné vazby (dva elek-
trony na nevykompenzovaném orbitaii) a dvou vazebr (po dvou elektronech na nevykompen-
zovanych orbitalech, a 7). Z pohledu teorie MO je v této souvislosti zajitagednoducha vazba
v molekule B. Je vytvéiena déma elektrony na orbitalects a 75). Proti a:ekavani zde vznika vazba
pouze vyuZzitim orbitdl 7z, aniZz by v molekule existovala vazba

Za vyuziti tabulky 3.6 Ize snadno odvodit elektre@idonfigurace iorit a excitovanych stav
diskutovanych molekul. V ffipadt, Ze do diagramu zakreslime 11 elekfromiskame usg@dani
elektrori v ¢astici . Obdobré Ize ziskat elektronovou konfiguraéastice @ (13 elektroff)

a G (14 elektron). V pripads, Ze molekula @ (oznaeni zékladniho stav?fg_) je excitovana, Ize
nagiklad nalézt stav, kdy dva sparované elektrony nigsgeden z orbitdl 77 nebo 7z a vysledna
elektronova konfigurace je nidklad (02)(0%)%(02)* (78)? = (1) (/%) * (7)) °. Takto excitované
molekuly G jsou v elektronovém stavid, a oznaujeme je'O,. Jejich energie vazby je niz3i oproti
molekulam v z&kladnim stavu a Ize je vyuZit fifidpd pri fotochemickém odbourdvani nadorovych

burek nebo k fotodezinfekci vody.

Zakladni charakteristiky iofita excitovaného stavu molekuly dou uvedeny v tab. 3.7.

Hrani éni molekulové orbitaly

Pri strukturnich a kinetickych studiich reakci molekoaji zvlaStni a rozhodujici vyznam
orbitaly, které nazyvamdéraniéni molekulové orbitaly. Jednim z nich jenejvy$3i obsazeny
molekulovy orbital ozn&ovany HOMO (z anglickéhblighestOccupiedMolecular Orbital ), ktery
je podle vystavbového principu v molekule obsazojinim nebo dsma elektrony jako posledni.
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sy s

orbital ozngovany LUMO (owestUnoccupiedMolecular Orbital), ktery je nejbliz§im vySSim
orbitalem orbitalu HOMO. Najklad v molekule F jsou orbitaly typu HOMO orbitalyz a 7.
Orbital LUMO predstavuje orbitatr.

Tabulka 3.7. R&d a znamé parametry vazby ioni a excitovaného stavu molekuly @

¢astice pocet valeréon ich fad vazby| délka vazby / pm vazebna energie / kdnol™
elektrona
03 11 2,5 112 625
O, 12 2 121 497
0O; 13 15 126
03~ 14 1 149 200
'0, 12 2 402

3. 2. 4. Vazba v fiznojadernych dvouatomovych molekulach

Molekulové orbitaly iznojadernych dvouatomovych molekul maji na rozdil stejnojader-
nych molekul 8zr¢ velké gispsvky od jednotlivych AO. Kazdy MO Ize vyjéi rovnici

Y = cagh(A) + Cagi(B) + ..., (3.8)

jejiz prvni dvatleny pgredstavuji dva nejsiliji integrujici orbitaly valetini sféry. Rovnici jeitba vSak
doplnit. Vznikajicich vazelw nebos se totiz mohou dastnit i dalSi AO, které maji prorgkryv
vhodné prostorové usfadani, ale jejichZ ifispivky jsou vzhledem k rozdilné energii nizsi. Zatimco
ve stejnojadernych molekulach jsou koeficiegtya cg shodné, viznojadernych molekulach se lisi.
Jestlize koeficient, je WtSi neZcg, vysledny MO je vytviéen gedevSim orbitaleng(A) a elektron,
kterym je obsazen, se nachazi blize atomu Aripage, Zecg > ca, nastava obracena situace.

Molekulové orbitaly raznojadernych molekul

VetSi piispvek k vazebnému MO vyjddny vySSi hodnotou koeficientuposkytuji elektro-
negativigjSi atomy. Jejich orbitaly maji niz8i hodnoty erier@uyssi hodnoty ionizmi energie)
a vazebné elektrony jsou pak umfst na energeticky vyhodjsim misg, v blizkosti elektronega-
tivngjSich atond. Ménrg elektronegativni atomy vyznarjn piispivaji k protivazebnym MO a jejich
elektrony nachéazime v energeticky raéghodném mist pobliZ atond s niZSi elektronegativitou.

Vysledek gekryvu dvou AO s rozdilnymi energiemi Ize vyfaddiagramem, ktery byl pouZzit
pro popis molekuly K V pripad, Ze orbital elektronegati¥isiho atomu A je vyjaien vinovou
funkci g, pro koeficienty plati vztab? > c3 a vysledny MOy, Ize vyjadit vinovou funkci

Y. = Cagh +Ca (3.9)
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Protivazebnyy._ je prevazré tvoren orbitalemgs mére elektronegativniho atomu, pro koeficienty
plati vztahcg > ¢ a orbital Ize vyjatit vztahem

Yo = Cah—Cadh (3.10)

Diagram uvedeny na obrazku 3.10 Ize vyuZit
nagiklad pro popis vazebnych péni v molekule
hydridu lithého LiH. Z hlediska blizkosti energie
a vhodné symetrie je mozné uvazovat pouskiyv ¢
2s orbitali Li a 1s orbitalu H, ktery ma fitom mensi
energii. Jejich vzajemné postaveni je dano hodnotou
ionizani energie atomu H (13,6 eV) a prvni ioriza
energie atomu lithia (5,4 eV). Elektrony z atomawéh
orbitalu2s atomu lithia (v diagramu atom B) a orbita- ¢a
lu 1s atomu vodiku (atom A) sefgsunou do orbi-
talu ov (orbital ¢,) a vytvai jednoduchou vazbu.
Orbital ¢° a tim i vazebné elektrony se nachazi
v blizkosti elektronegati\éjéiho atomu vodiku, Obréazek 3.10. Diagram energii molekulovych orbitai
vysledné vazba se proto projevuje smauU polaritou riznojadernych dvouatomovych molekul AB

o 1 12 12
Y. = chgh—Cagi, Cs > Ca

— 2 2
(Y, = Ca¢h +Ca@s, Ci > Cj

a vyznamnym iontovymifspivkem.

DalSi odliSnost oproti stejnojadernym dvouatomovyaiekulam zfsobuje rozdilnost energii
spojujicich se soubbrorbitalh dvou fiznych atomi. Fi charakterizaci vinovych funkci jsme‘ide
uvedli, Ze jejich interakce klesa s rostoucim rleadijejich energii. Proto sniZzeni energie molekuly
jako disledek pekryvu orbitafi riznych atond v riznojadernych molekulach neni tak vyznamné jako
ve stejnojadernych molekulach, kde maji vychozitaly stejnou energii. Nelze v8ak zjednoduSen
fici, Ze vazby A-B jsou slabsi nez vazby A-A. O sidgby rozhoduji i dalSi faktory r@devsim
velikost orbitali a velikost pekryvu. Proto nafiklad molekula CO ma vy3s3i vazebnou energii
(1070 kJ mol™) nez izoelektronova molekula,N946 kJ- mol™).

Pro sestavovani diagramMO raznojadernych molekul jefgba znat energetické undst
pavodnich AO. MO zdeasto nemajtisté¢ vazebny, nevazebny nebo protivazebny charakteto pr
je nutné pi jejich ozn&ovani pouzit odliShou symboliku (rozliSujeme zdezmorbitalyo a 7).

Vazba ve fluorovodiku

Pro vazbu v molekule HF je nutné uvaZovétkpyv 1s orbitalu atomu vodiku &s a 2p
orbitali fluoru, které jsou dohromady obsazeny 1 + 7 = 8nzaimi elektrony. Pro vznik orbitalo
jsou symetricky shodné orbitalys (atom H) a2s a2p, (atom F), jejichZz kombinaci vznikajii MO
ve tvaru

Y = Cis(H) + Co@s(F) +Cagp (F) (3.11)
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Uvedeny postup neuvazuje zbyvajici orbitaly flu@py a 2py, protoze jejich symetrier
neumo#uje prekryv s zadnym orbitalem vodiku. Tato dvojiceorbitali predstavuje orbitaly
nevazebné, t.j. orbitaly, které nemaji vazebny @mtivazebny charakter a ve dvouatomovych
molekulach #stavaji umisiny na jednom z atoin v tomto gipads v blizkosti fluoru.

Vysledny diagram MO molekuly HF je uve-
den na obr. 3.11, ve kterém relativni ugmistAO
H1s odpovida ionizénim energiim atofh Vazebny

orbital 10 mé& dominantni charaktexs orbitalu

30

fluoru ve shod s vysokou elektronegativitou
tohoto atomu. Orbitato je prevaZzr nevazebny
a je umisin opet v blizkosti fluoru. Oblak jeho
elektronové hustoty lezi na ape strad fluoru
nez atom vodiku, proto jehdippivek k vazls je
minimalni. Protivazebny orbitaBo ma vyrazg

0 17 F2p charakterls orbitalu vodiku, ktery méa v porovnani
\w_ﬂ s orbitaly fluoru relativé vysokou energii.
20 Dva z osmi elektroin obsazuji orbitallo
F 2s a tim vlastd vytvéeji vazbu mezi atomy.
Ostatnich Sest elektranje umis&no v blizkosti
H 1o atomu fluoru na nevazebnych MQ@ir a 20

a vysledna elektronova konfigurace molekuly
je (10)* (20)* (1m)".
Z prednostniho umishi vSech valetnich elektrod na atomu fluoru Izetpdpokladat, Ze molekula HF
je polarni se zapornym nabojem na atomu fluoru. ntaogipads byla polarita molekuly potvrzena
experimentalsy zmgtenim dipélového momentu (viz kap. 3.5.2).F&E pripadi vSak pouZiti jedno-
duché teorie molekulovych orbitapro vypdet polarnich vliastnosti molekutipaSitadu problém,
nagiklad u dalSi diskutované molekuly oxidu uhelnatého

Obrazek 3.11. Diagram energii MO molekuly HF

Vazba v molekule oxidu uhelnatého a v izoelektrongich ¢asticich

Diagram molekulovych orbital oxidu uhelnatého a izoelektronovyestic NO a CN je
slozi®jSi nez v pipadt molekuly HF. Pekryvu se zde dastni orbitaly2s a 2p obou atom, které
piispivaji ke vzniku vazelr a 71 (energeticky diagram je uveden na obr. 3.12). tEbelova konfigu-
race zakladniho stavu molekuly (®0)* (20)? (17)* (30)>. Nejvy3si obsazeny orbital HOMO $,
ktery obsazujetdst&né nevazebny elektronovy par na atomu uhliku. Nejni&bsazené orbitaly
LUMO predstavuje dvakrat degenerovana dvojice protivazgbroybitah 27z které maji pevazr

charakterp orbitali atomu uhliku.
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Tato kombinace hraémich orbital je velmi dilezita
pro vazbu v karbonylech kéyvyznamnych slateninach Ao
piechodnych prvi. Elektronové péary molekuly CO

umisgné na nejvyssich obsazenych orbitalech (HOMO)

se podileji na vznikwr vazeb s fechodnymi kovy, C2p

sowasti vazebr které vyslednou vazbu zesiluji.
PrestoZe je rozdil elektronegativit atbrahliku a kys-

liku velky, experimentélné zji&a hodnota dipdlového
momentu molekuly CO je mala. Navic zaporny konec
dip6lu je na méa elektronegativnim atomu uhliku. HOMO D

Tato zvlastni situace je dana skimesti, Ze vazebné
i nevazebné pary elektrdbnjsou rozmisiny po celé
molekule. PestoZe jsou vazebné elektrony orbitalm

C2s

umiseny v blizkosti elektronegati¥sino atomu kysliku,
nelze zjednoduseénpredpokladat na tomto atomu
zaporny néboj. Ten je vyvazen nevazebnymi elektro-
novymi pary, které se nachazeji v blizkosti uhliku. T—l

Odvozovéni polarity molekuly z rozdilu elektronega-

tivit atomi je proto nespolehlivé vifpadt, Ze jSOU  oObrazek3.12. Diagram energii MO molekuly CO
elektrony obsazeny protivazebné orbitaly molekuly.

Z umiseni vazebnych elektrdgnv molekule CO Ize odvoditad vazbyX = 3. Obdobné vazebné
porery az na pitomnost polarity ma i molekula Nviz diagram na obr. 3.8), ktera ma stejnygio
valertnich elektrof. Ok& molekuly nazyvameézoelektronové protoZze maji podobny systém MO
a stejnyiad vazby. V zasadse usptadani diagraiin MO molekul N a CO ilis nelisi a je shodné
s diagramy dalSich izoelektronovych Utvgako jsou ionty NO a CN. VSechny tytocastice se
od sebeaste&n¢ liSi hodnotami energie vychozich AO a tim i enengi MO. Rozdilné vlastnosti vSak
Ize nalézt naifiklad pi ionizaci molekul. Zatimco odtrZzeni elektronu z&haného orbitalo v mo-
lekule N, vede k zeslabeni vazby, obdobna ztrata elektrodéisEEné nevazebného orbitalsoc
v molekule CO se na sile vazby projevi me&grazre.

DalSi dilezitou rfiznojadernou dvouatomovou molekuliedstavuje oxid dusnaty, NO.
Vzhledem k podobnosti atomdusiku a kysliku Ize k popisu vazebnych goimvyuZzit diagram
vhodny pro molekulu N(obr. 3.8). B vzniku aniontu NO dalSi elektron obsazuje jeden z proti-
vazebnych orbitadl 77 a tim dochazi ke snizeiddu vazby. Naopak ztrata elektronu je energeticky
vyhodna, protoZe vznikéastice NO, ktera ma oproti molekule NO vy3&id a energii vazby.
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Polarita a iontovy charakter vazby

Rozdil mezi energiemiipkryvajicich se AO vyraznovliviiuje tvar vznikajicich MO. Oblasti
maximalni hustoty prawgbodobnosti vyskytu elektrdnjsou umistny nesymetricky (obr. 3.13),
piicemZ v8echny vazebné orbitaly se prostérpiesouvaji (z¥tSuji) snérem k atonim s vySSi
elektronegativitou a niz8i energetickou hladinduqgainiho atomového orbitalu. Tento at¢ast&ne
ziskava zaporny néboj. Naproti tomu protivazebnigitaly jsou umisiny blize k atomu mén
elektronegativnimu s vySSi energii svého atomowatitalu. Atom je tak zbaven jist&asti svého
elektronového obalu afgvlada na &m kladny néaboj jeho jadra. Vznikne tak dvojice étekych
naboji opainého znaménkeaglektricky dipdl. K silam danym fekryvem atomovych orbital
tak pristupuje je& jednoduchd fitaZliva sila mezi oéma op&né nabitymi konci molekuly
(viz kap. 2.3.4. a 3.5.2).

n
!
|

O a, 72:(J nebo 775

Obrazek 3.13. Asymetrie molekulovych orbitait oa /rv heteronuklearni molekule AB.

Presun elektronové hustoty v prostoru a deformace $¢Qprohlubuje se #t8ujicim se
rozdilem elektronegativit atoira tim i s rostouci energetickou diferencia&i,o interagujicich AO.
Maximalni grekryv, kterému odpovida i maximalni snizeni enemi@ekuly acist¢ kovalentni
podstata vazebnych sil nastava tppd, kdy AExo je rovno nule. S rostouci hodnotddE,o se
zmenduje energeticky rozdil mezi vazebnym ™M@ energeticky niz8im atomovym orbitalem.
Obdobré klesa rozdil i mezi MO* a energeticky vysSim AO.zrist hodnotyAE,o vyjadiuje
nariistajici iontovost vazby za stasného poklesu jejiho kovalentniho charakterileBité je zjiseni,
Ze AExo nikdy nedosahne maximalni hodnotyi které by doSlo k vyrovnani energie AO #stus-
nymi MO a tim k plnémuivodu elektronu k elektronegatijgimu atomu. Jednalo by se o vyiteni
gisté iontové vazby s nulovymifspivkem kovalentnosti. Umisni orbitalu MO na jednom z atofn
neni nikdy aplné, a proto i u vazeb s nejvySSimilgod iontové vazby nachazimecity podil
kovalentnich sil.
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Podil iontového charakteru kovalentni vazbyBAlze charakterizovat empirickym vztahem
za vyuziti Paulingovych elektronegativit ptvR a B pomoci empirického vztahu

i = 1-exg—0,21(x, —X)’] (3.12)

kdei je zlomek iontovosti nabyvajici hodnot 1
od 0 az do 1. Zavislost zlomku iontovosti »
na rozdilu elektronegativit ukazuje obr. 3.14. -—
Nalezené Gdaje ale vyjagi iontovost vazby 0,51
v izolovanych dvojicich iorit A" a B. T [
V krystalech pevnych latek je vysledny

iontovy pispévek vazby ovlivién fadou 0 ‘ 1 5 3
dalSich faktol, nagiklad uspdadani iont — XA
ve struktite a jejich vzajemnou koordinaci

Obrazek 3.14.
(viz kap. 4.2.5). Zavislost zlomku iontovosti vazby na rozdilu elektonegativit

Vazebné korelace

Energie a délky vazby stejnojadernychtanojadernych dvouatomovych molekul vykazuji
dobrou shodu $4dem vazbyEnergie vazby dané dvojice atom se zvySuje a délka vazby
zmenSuje s rostoucimiddem vazby. Uvedené zavislosti vSak nejsotiirpo ungrné. Napiklad
u relativré slabych vazeb atoimuhliku je energie dvojné vazby C=C (648 kbl™) nizsi nez dvoj-
nasobek energie jednoduché vazbyQZ(2- 348 = 696 kdmol™). Tento rozdil se vyznanmiprojevuje
v organické chemii, zvI&Stpri reakcich nenasycenych molekul (energeticka vybstipolymerace
slowenin s nasobnymi vazbami za vzniku vazeb jednodughyU dusiku je vSak situace odlisna.
Dvojna vazba mezi atomy dusiku N=N (409 kbl™) je vice neZ dvakrat sitjsi neZ jednoduchéa

e

Proto jsou nasobné vazby mezi atomy 1000

dusiku relativeé stalé proti polymeraci 888
a jednoduché vazby nachazime pouze ®NN © CO @ CN

800

v tiirozmérnych slodeninach. To vSak jiz
neplati u fosforu s energiemi vazeb M,
P=P a EP, které jsou 201 kdnol™,
310 kJ-mol™ a 490 kJmol™. Nasobné
vazby zde maji niz8i energii neZz odpovi-

600 |

B/ kJ-mol™

400

dajici paet vazeb jednoduchych, které se
zde proto uplatuji prednosts. 200}

0 L L i 1 i !
1,10 1,20 1,30 1,40 1,50 1,60

[/ pm

Obrazek 3.15. Vztah mezi energii vazbi a délkou vazbyl
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Vzajemné vztahy mezi vazebnyiddem, silou a délkou vazby vedou k daffie#ité korelaci.
Vazebna energie dané dvojice atofinse zvy3uje s klesajici délkou vazlfpbr. 3.15). Tuto zavislost
lze s vyhodou vyuZitip odhadu stability molekuly (energie vazby) z dazebnych délek, které jsou
v literature dostupysi.

3. 3. Molekulové orbitaly polyatomickych molekul

Teorie MO ntize byti roz8iena na popis elektronové struktury i viceatomovyobiekul,
omezenych skupin atdmnebo pevnych latek. Odvozené MO jsou i¢ehto gipadech podobné
orbitalim, které byly charakterizovanyipopisu vazby dvouatomovych molekul s tim rozdilem
jsou vysta¥ny z wtSiho pétu vychozich AO.

Pri sestavovani diagraimenergii MO jsme zatimétlli orbitaly podle jejich symetrie do dvou
skupin, na orbitalyo a 7z Obdobny postup Ize pouZzit i pro polyatomické molgkuysledné tvary MO
jsou vSak sloz#jSi a utuji tvar molekul. Pro jejich odvozeni je nezbytni@l$i znalost teorie
symetrie orbital a molekul ¥etrg piislusné symboliky. Proto se v t&tésti textu omezime na nej-
jednodusstetizcové a kruhové polyatomické molekuly, u kterycktaime s pouzivanym popisem.

Pro molekuly s $3im pa@tem atont Ize popsat MO dané symetrie jako &stwSech AO, které
mohou gekryvem MO takové symetrie vytiib

Y= ZCi(ﬂ (3.13)

V této linearni kombinaci funkceg predstavuji AO a indek zahrnuje v3echny orbitaly vSech atgm
které maji vhodnou symetrii. MameNiatomovych orbitdl, 1ze odvoditN molekulovych orbital.
Pritom plati:
a) MO s nejvyssim p&iem nodalnich ploch maji protivazebny charakteejay$si energii;
b) interakce mezi vzdal€jsimi atomy molekuly (atomy, které nejsou nejblidBsousedy)
jsou slaks vazebné v fipact, Ze gekryvajici setasti AO maji stejna znaménka. Yipacdt
opanych znamének jsou vysledné MO sigivotivazebné;

c) orbitaly vzniklé gekryvem AO s nizkou energii lezi v diagramu MO fign

Pro vysétleni konstrukce MO polyatomickych molekul Ize vituiednoduchychsastic H
a Hs, které sice nemaji v anorganické chemii zvlasfrzinam, ale vhodhposlouZi jako jednoduchy
modelovy giklad. Hlavni otazka, ktera je spojovana s polyatggmi molekulami je, co rozhoduje
0 jejich tvaru. Proto budemedastic H a H; uvazovat d¥ mozna uspi@dani, linearni a trojihelni-
kové a hledatifciny, prat jedno z &chto uspsadani ma nizsi energii.
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3. 3. 1. Vazba v molekule & iontu H

Zakladnim souborem pro popis molekuly f$ou ti 1s
orbitaly atoni vodiku, které ozname 1s(A), 1s(B) a 1s(C).
Jejich kombinaci ziskdme wipacdt linearni molekuly H tti MO,

které jsou uvedeny na obr. 3.1Geshymi vypéty Ize ukazat, Ze
jedna zeif kombinaci vede k sithvazebnému orbitalu

10 = @s(A) +V2@s(B) + @s(C), (3.14)

ve kterém jsou pro jednoduchost obddlmko pi vyjadieni dal-
Sich MO zanedbany normaligd konstanty. Vysledny orbitdlo

m
ma& nizkou energii, protoZerguistavuje vazebnou interakci mezi
atomy H, a Hs a sodasre i Hg a H.. Vazba mezi atomy Ha Hc
sice také existuje, ale vzhledem k jejich vzdalérjeseji prispe- 10

vek mér vyznamny. Orbital je ozran o, protoZe ma valcovou

symetrii vzhledem k ose vazby. Nasledujici vyS&ital, k jehoz Obrézek 3.16. Molekulové orbitaly
. ., . , . , . linearni molekuly Hj

vzniku nepispivaji orbitaly stedového atomu g je také symetrier

20 = @is(A) — @s(B) (3.15)
Vzhledem k tomu, Ze se jedn& o kombinaci orbitidstatén¢ vzdalenych krajnich atainmolekuly,
vyslednd interakce je zanedbatelna. Jedna se tedyaxebny orbital, ktery ipadt obsazeni elek-
trony negispiva ke zmin¢ energie molekuly. fieti kombinace atomovych orbitials vede ke vzniku
orbitalu, ktery je protivazebny mezi dvojicemi ngbich atoni vodiku
30 = ¢is(A) —V2@s(B) + ¢as(C) (3.16)
Tento orbital ma nejvyssi pet nodalnich ploch (2) a proto také nejvyssi emergi
Jina situace nastava, kdyZz ma molekulat¥hr rovnostranného
trojuhelnika. T vysledné MO lze vyjaiit stejnymi vyrazy jako v -
30 pact molekuly lineérni, aleidve ozng&ené orbitaly2o a 3o maji nyni
stejnou energii. Tuto neobvyklou skémest, energetickou degeneraci
MO symetrieqg, Ize vys¥tlit geometrickymi divody. V trojuhelniko-
vém uspoadani se nejbliz§imi sousedy stavaji i atomyaH.. Diive

20 nevazebny orbita?o ziskdva charakter orbitalu protivazebného a jeho
energie se snizujicim se thlem (180%0°) roste. Na druhé stradiive
protivazebny orbitaBo zistava protivazebnym mezi atomy H Hs,
resp. H a Hs, na spojnici atorin Hy a Hc vSak ziskava vazebny
charakter (obr. 3.17). Energie tohoto orbitalu prpti zmenSovani

10 vazebného thlu klesa.

Obrazek 3.17. Molekulové orbitaly trojuhelnikové mdekuly H 3

81



Korela¢ni diagramy

Pti postupné fenmené linearni molekuly H
na trojuhelnikové usgadani se energie obou MO

20 a30 sblizuji. V okamziku, kdy jsou vSechny 30

vzdalenosti mezi atomy vodiku stejné, vyrovnaji T e’
se i jejich energie. Zavislost 2Zmy energie @ 2g //_;’l
v8ech fi orbitali molekuly H na zmné g

vazebného Uhly ze 180° (linearni uspadani) u‘—]

na 60° (trojuhelnikovy tvar) je uvedena na obraz-
ku 3.18. Ziskana grafickd zavislostegstavuje
tzv. korela¢ni diagram, kterych je v podob .
tzv. Walshovych diagrafn (zavislost energie i?g; ¢ X
na vhodném vazebném parametru) pouZzivanc

[EEN
Q
o
jab)
'_‘\

pri objasiovani tvaru molekul, charakteru elektro-  obrazek 3.18.  Korelanf diagram orbitalii molekuly H
novych spekter a reakci polyatomickych molekul.

V korelainim diagramu je u trojuhelnikové molekuly uvedemaaeni orbitall a; ae’, které vychazi
ze symboliky pouzivané u orbitapolyatomickych molekul. Sipsnym oznévanim orbital poly-
atomickych molekul, které vychazi z detailni anglgjich symetrie, se seznamime v kapitole 3.6.2.

Elektronové konfigurace iontu H3

Zname-li podobu MO a jejich relativni energie, Indvodit elektronovou konfiguraci
dvouelektronového iontu Hpro libovolny vazebny Ghel. Vzhledem k tomu, Zeké&lony obsazuiji
orbital s nejnizsi energii, je elektronova konfiguerdontu v pipads linearniho uspiddani(10)?
a trojuhelnikového tvarya;)®. Orbital 10 vdak v pipads linearniho usp@dani spojuje pouze
atomy H, a Hs resp. R a Hg, zatimco p trojuhelnikové geometrii vaze orbita] vSechny i atomy.

Proto ma trojuhelnikové usfaani nizsi energii, coz bylo potvrzeno i experitiby.

Elektronové deficitni molekuly a ionty

Z obrazk 3.16 a 3.17 jeigjmé, Ze orbitaly.o neboa; v molekule H jsou rozmisiny rovno-
meérné pies vdechny atomy. V obodipadech dva elektrony vazi vSechtiyatomy. Jinymi slovy,
vazba v molekule je zprasidkovanadelokalizovanymi orbitaly, jejichZz vazebny a protivazebny
prispivek je rozprogen po celé molekule a neni lokalizovan mezi dvagitseri. Vazba v iontu H je
jednoduchym fipademtiistiedové dvouelektronové vazbyn¢kdy ozn&ovana 8, 2e), kde ti jadra
atomi jsou spojena pouze &wa elektrony.
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Molekuly a ionty obdobné H ve kterych je nedostatek elektiok sestaveni Lewisova
elektronového vzorce, nazyvanegektronové deficitni latky. DuleZitym piikladem &chto molekul je
diboran BHs. V této molekule Sest atanprispiva k tvors MO
celkem 14 atomovymi orbitaly (pfiyfech AO dva atomy boru
a po jednom Sest atdnvodiku). Riblizn¢ polovina ze 14 vznik-
lych MO ma vazebny nebo nevazebny charakter a pingza
12 valernimi elektrony. Z tohoto pohledu nelze o existenor
lekuly B,Hgs pochybovat. Pro pochopeni vazby v této molekule
je vhodné detailni zhodnoceni vazebnych pdmve dvou
Q fragmentech BHB, ve kterychigkryv i orbitali (dvou orbi-
tala 2p atomi boru a jednoho orbitalis atomu vodiku) vede
= ke vzniku ti MO (obr. 3.19). Vazbu wthto skupinach atoin
pak zprostedkovavaji pouze dva elektrony, které obsazuji
& nejnizsi vazebny orbital, ktery je jako vipads molekuly H
delokalizovan. Postup, kdy jsou konstruovany MO [nayg-
menty latek, je vyhodnyipdevsim pro hledani analogii mezi

Obrazek 3.19. Molekulové fragmenty i
BHB v molekule BHs molekulami.

3. 3. 2. Molekulové orbitalyetézai a kruhi atoms

Predstavu vazby v linearni i trojuhelnikové molektiglze
snadno rozsit i na fettzce a kruhy vice atoim Na obr. 3.20 jsou
zobrazeny MO, které mohou vyié ctyti linearns vazané atomy
piekryvems orbitaki. Velikost kruti na obrazku fedstavujici
o vazby iblizné odpovida velikosti koeficiefitc; linearni kom-
binace AO (malé kruhyipdstavuji MO s malymiitispsvky AO). =
Orbitaly jsou s#azeny obdobf jako v diagramech MO podle

rostouci energie. Vazebny orbital s nejnizsi emegsiiom nema
nodalni plochy. Protivazebny orbital s nejvySSirgiiena nodalni

plochy mezi kazdou dvojici nejblizSich atbnina obrazku jsou

vyznaeny plnymi svislymicarami). Obrazek 3.20.  Molekulové orbitaly
linearni &tyiFatomové molekuly
Z hlediska teorie molekulovych orbitalie dilezité, Ze 7 orbitaly vznikajici pekryvem
p orbitak ¢ty atomi, maji za pedpokladu, Ze za nodalni plochu budeme povaZovatumakresny
(stranky), stejny tvar, jako je uveden na obr. 3.2@Imi podobny diagram lze pouZzit tipopisu
»Klikatych" fetézci atomi.
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Zobrazeni MO #i atomi vodiku za pedpokladu
trojuhelnikového usp@dani Ize dale analogicky ro#dvat
na kruhové systémy at@mNapgiklad obrazek 3.21tpdstavuje
piekryv s orbitali étyt kruhow uspdadanych atoiy pripadre
piekryv étyt p orbitali z pohledu zhora (osa vazby lezi v ravin
nakresny). Na obrazku jsou dva orbitaly zobrazeegler sebe,
protoZe maji stejnou energii. Energeticka degemrgeede snad-
no pochopitelnd, protoZe jde o dva symetricky siodrbitaly
oto¢ené o Uhel 90°.

Diagram MO vice neZtyratomovychiettzci a kruhi
atomi je obdobny systémuita ¢tyf atomi. Dochazi k poklesu
energii nizSich vazebnych orbiialv piipact protivazebnych

Obréazek 3.21. Molekulové orbitaly . . L L .
kruhové &y¥atomové molekuly orbitali nariistéa p@et nodalnich ploch a tim i energie.

3. 4. Lokalizované vazby a hybridizace

DuleZitym rysem Lewisovy iedstavy sdileni elektran(viz kap. 3.1) je skutmost, Ze rozliSuje
jednotlivé vazby spojujici dvojice at@gmNag‘iklad v molekule vody Ize takto nalézt&drovnocenné
vazby O-H, které pedstavuji dvojice elektr@gnumisgénych mezi kyslikem a vodikem. Zda se, Ze
teorie molekulovych orbitél podle které elektrony obsazuji MO delokalizovgmécelé molekule,
neumoduje lokalizaci elektrob mezi dva atomy nezavisle na ostatnich vazbachSiRoim této
teorie o vyuZiti tzv. hybridnich atomovych orbitad jejich linearnich kombinaci, I1ze vSak ziskat
soubor novych lokalizovanych orbitalobdobnych Lewisay predsta¥. Ziskdvame tak druhy, teorii
molekulovych orbital rovnocenny popis celkového rateni elektroi v molekule. V pipac, Ze
jsou studovany celkové vlastnosti molekuly (elektnead spektra, ionizai energie, elektrochemické
vlastnosti apod.), je vhodné vyuZit delokalizovamdgdopisu vazby. Popis metodou lokalizovanych
orbitali je vyhodrgjSi v pripadech charakterizace fragmimholekul, gedevSim délek a silovych
konstant vazeb,ifpadreé nékterych aspeki reaktivity.

3. 4. 1. Hybridizace atomovych orbital

Pfi popisu vazeb lokalizovanymi molekulovymi orbitabe s Usfchem vyuZiva fedstavy
hybridizace, t.j. miSeni atomovych orbitalcentralniho atomu. Pojem hybridizace byl zavedén j
v z&atcich kvantové chemie. Je zaloZen tfedpta¥, Ze polyatomickou molekulu Ize charakterizovat
pomoci izolovanych (lokalizovanych) chemickych vazkterym odpovidaji MO vzniklé kombinaci
orbitali atomovych. Vazba sefippm vytvari v takovém sréru, aby bylo dosaZzeno maximalniho
prekryvu mezi AO obou partnierPrekryv Ize maximalizovat, kdyZ séyodni soubor izolovanych AO
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sttedového atomu nahradi jejich vhodnou linearni kombinaci; vytvofené linearni kombinace AO se
nazyvaji hybridni atomové orbitaly (dale HAO).

Pojem hybridizace je velmi vyhodny a umoziuje kvalitativni popis riznych chemickych jevu.
Casto se vyuziva k odvozovani geometrického tvaru molekul. Podivame-li se pozornéji na definici
hybridizace, pak zjistime, ze jsme schopni odvodit hybridizaci orbitalli na centralnim atomu pouze
tehdy, kdyZ zname geometrické uspotadani atomt v jeho okoli. Hybridizace je tedy pouze disledek
plynouci z bezpecné zjisténé nebo odhadnuté molekulové geometrie. Spravny postup je tedy takovy,
ze odvozujeme hybridizaci na stfedovém atomu z geometrického usporaddni molekuly. Hybridizace
tedy v zadném piipad€ nerozhoduje o geometrii molekuly. Ta je dana rozmisténim jader atomi a elek-

tronl v prostoru takovym zptisobem, aby molekula m¢la minimalni energii.

V chemické praxi byva casto pouzivan obraceny postup, ktery je mozné pfijmout pouze
v jednoduchych pripadech uspofadani molekul, kdy odvozujeme tvar molekuly na zaklad¢ odhadnuté

hybridizace na sttedovém atomu. Tento postup budeme dale vyuzivat i my.

MiSeni atomovych orbitali

Predstava hybridizace vychazi z platnosti principu superpozice stavl, podle n¢hoz linearni
kombinace orbitalii jsou pro umisténi elektronii pravé tak vhodnymi orbitaly, jako byly ptivodni AO.
Pro dvojici orbitali t€éhoz atomu, napf. 2s a 2p., mizeme jejich miSenim odvodit dvé nové vinové

funkce ¢y, a ¢y novych hybridizovanych atomovych orbitalt

P = A2 — Pop. (3.17)
h= Pas + AP (3.18)

kde koeficient A vyjadfuje relativni zastoupeni AO v nové vytvorenych HAO. Pii 1 =0 hybridizace
nenastava, pii A=1 je naopak uplnd a vede ke vzniku dvou energeticky ekvivalentnich a tedy
degenerovanych HAO. Plati tedy, Ze pocet vzniklych hybridnich AO se rovna poctu zacastnénych AO.
Oba degenerované HAO maji stejny tvar a liSi se jen orientaci v prostoru. Obecné plati, ze vysledek
uplného miSeni (hybridizace) AO znazorfiujeme symbolem tvofenym velkymi pismeny vyjadiujicimi
zucCastnéni AO (v nasem piipadé SP) a jednotlivé vzniklé HAO oznacujeme tymz symbolem tvorenym
malymi pismeny — (sp)’ a (sp)"”.

HAO Ize odvodit pouze v ptipade, Ze jsou splnény ndsledujici podminky:

1. energie hybridizujicich AO neni pfili§ rozdilna

2. hybridizace se ucastni pouze AO s vhodnou symetrii.

Prvni podminka je splnéna, pokud jde o AO se stejnym hlavnim kvantovym ¢islem, nebo lezi

vvvvvv

podstatu, pro jednoduché piipady hybridizace vSak neni nutné ji zde rozebirat. Dtlezit¢jsi je znalost

vyslednych tvard HAO, které jsou pro piipad hybridizace SP, SP? a SP® uvedeny na obrazku 3.22.
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V ptipad€ hybridizace SP je zfejmé,

ze jsou vytvoreny podminky pro vznik
linearniho uspotfadani molekuly pte-
kryvem HAO s AO dalSich prvki
za vytvofeni dvou o vazeb. Symbol

hybridizace SP? vyjadfuje smiSeni

jednoho orbitalu s a dvou orbital p

(jmenovité p, a p,) za vzniku ti

degenerovanych HAO, které vytvareji

podminky pro vznik tii o vazeb

lezicich v jedné roviné a svirajicich
uhel 120° (trigonalni uspotradani).

V ptipadd hybridizace SP® jsou pak

Ctyti AO (s, px, Py, p-) transformovany

na ¢étvefici HAO

Obrazek 3.22. Tvary hybridnich orbitali sp (a), sp2 (b)a sp3 ()

Ph = Pt Gp + P+ Py, (3.19)
W= Ps— o — ot Py, (3.20)
b= Ps— ot hp — Py, (3.21)
b= Pt Pp — o — o, (3.22)

které sméfuji do vrcholu Ctyfsténu (tetraedru).

Pro objasnéni geometrie sloucenin velké skupiny prvki je nutné uvazovat HAO, na jejichz
vzniku se podilely orbitaly d. Prostfednictvim HAO tohoto typu vytvareji vazby prvky d-bloku nebo
hybridizace s ucasti orbitalii d ukazuje tab. 3.8. V pfipad¢, ze jsou v tabulce uvedeny dva symboly
hybridizace, napt. SP°D? a DSP?, jedna se o HAO, které se lidi hlavnimi kvantovymi &isly zagastng-
nych AO. Je-li zachovano potadi symbola S, P, D podle rostouciho kvantového ¢isla /, v§echny hybri-
dizujici AO maji totéZ hlavni kvantové Cislo (napf. 4s +4p, +4p, +4p. +4d,2_ 2+ 4d.. = SP®D?).
Objevi-li se v symbolu hybridizace orbital diive, nez odpovida jeho kvantovému cislu /, jde o AO

s hlavnim kvantovym ¢islem o jednotku niz§im (napt. 3d,>_,2 + 3d. +4s+4p, +4p, +4p. = D?SP?).

Z tabulky je dale vid&t, e hybridizace typu SP°D, odpovidajici sjednoceni péti AO, je Eastecnd
neekvivalentni. Z prostorového vyvinuti téchto HAO je ziejmy dlivod rozdilnosti. Tii ekvatorialni
a dva axialni HAO pii hybridizaci SP°D.., pravé tak jako &tyfi v zdkladng umisténé HAO a jediny
vrcholovy HAO u hybridizace D,2_ 2 SP? nejsou rovnocenné z hlediska geometrického. To je dasledek

toho, ze vliv jednotlivych vychozich AO na tvar HAO zde neni stejny.
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Tabulka 3.8. Hybridizace s ucasti orbitali d

. e L , Smér vyvinu HAO  Pocet
Hybridizace Uzité AO Energetické schéma ) .
Nazev geom. utvaru HAO

<

dyy. o, sd”
spt (@ de o) -D:I:}\,?[IID' Y
ns — 1 s /

ns —{

»

D’s Styistén
(1) (@, 0o ) mm (ttracd)
ndg_y _'D'—‘\\ spld

SP’D  n(p..p,) -{—l_l—/H [TTF
IRy, O

, n(Pep) —T = s
DSP HITTF
S ns _‘D—// étverec

(n—1) dy2_y2 —D——/ (tetragon)

nd: —{J—, P

3
SP°D;: 1 (p.,py p-) D:l}
ns —D.—I Sp d(e)
3
n (px; py, pz) m dsp (a)
D.SP® s -—-D—Z/Z:{% trojboky dvojjehlan
V4 : L
dsp (e) (trigonalni
(n-1) d- ] bipyramida) 5
3
\
SP’Da_y n(pepyp) LTI
ns _D.__/ spd (b)
n (Pe Py> P-) dsp°(v)
3 ;ﬁ Styfboky jehlan
S ——-I H
Dy SP™ PRy (tetragononalni
(n—1) dy2_y2 —D—/ sP pyramida)
5 n(dz2, dyy2) -—D:}—\ spid? |
SP™D" 1 (p., Py, P:)
= > ~ A
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, 5 d28D3
D?SP® s —O— AT
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V fad¢ molekul nachazime volné elektronové pary, které nejsou rozdéleny na dva nesparované
elektrony, sice s vyssi energii, ale zato schopné vazby. Volné elektronové pary pak obsazuji jeden
nebo vice HAO. Vysledné geometrické usporadani molekuly ma pak uspoiadani o nizsi symetrii,
v némz jakoby chybél jeden ¢i vice vazebnych partnerii. Na jejich misté nachdzime volné elektronové
pary, které vSak do vysledné geometrie molekuly nemiizeme uvazZovat. Takovym zpisobem lze
napiiklad odvodit z oktaedru ¢tytboky jehlan, z trojbokého jehlanu naptiklad tzv. tvar T. Z pravidel-
ného tetraedru, kterému odpovida hybridizace SP® je odvozen jak tvar trojbokého jehlanu s jednim
volnym elektronovym parem, jak je tomu v molekule NHj, tak lomena molekula vody se dvéma

volnymi elektronovymi pary.

3.4.2. Zmeény hybridizace

V uvahach o hybridizaci jsme se zatim zabyvali pouze pravidelnymi prostorovymi utvary.
Ve skutecnosti se vSak tvary molekul od tvarti uvedenych v tab. 3.8 zpravidla ponékud lisi. Mimo
odchylek zptisobenych nestejnymi délkami vazeb v diisledku rozdilné velikosti atomti a fadu vazby,
jsou délky vazeb a vazebné uhly ovliviiovany téz zménami elektronové struktury zbytku molekuly.
Vysvétleni je mozné, jestlize si uvédomime, Ze orbitaly, z nichz HAO vznikly, mély rtiznou elektro-
negativitu, a to s orbitaly vét§i nez p orbitaly. Vzhledem k tomu, Ze k nejsilnéjsi interakci bude ziejmé
dochazet mezi orbitaly s nejvétsim rozdilem elektronegativit, budou s orbitaly vyhledavat vazebné
partnery s niz$i elektronegativitou a p orbitaly partnery elektronegativnéjsi. Proto se vlivem rozdilné
elektronegativity vazebnych partnert slozky ptivodné homogenniho systému hybridnich orbitalti opét
Castecné rozdeli tak, ze proti elektropozitivnéjSimu vazebnému partneru se soustiedi s-orbitalova
slozka (téz s-charakter), a proti elektronegativnéjSimu partneru p-orbitalova slozka (p-charakter).
V disledku tohoto jevu, ktery je nékdy nazyvan sekundarni hybridizace, dochazi ke zkraceni vazeb-
nych délek v misté soustfedéni s-charakteru, t.j. vazby proti nejpozitivnéjSimu partneru a soucasné
zvétSeni uhld, které tato vazba svird. Vazby s prevladajicim p-charakterem se prodluzuji a vazebné
uhly se zvétsuji. Prikladem miize byt prodlouzeni vazby uhlik — chlor v trojici derivati Cl—-CF; (délka
vazby 175 pm), C1-CCl; (177 pm) a C1-CHj; (178 pm) v dusledku postupného piesunu atomu chloru
proti mistu s p-charakterem systému HAO pfi hybridizaci SP°.

Sekundarni hybridizaci 1ze vysvétlit i sloZzenou povahu a vazebné zmény diive uvedeného
systému HAO odpovidajicimu hybridizaci SP®D. Na zakladg geometrického uspofadani lze tento
systém HAO rozdélit na jednodussi systém HAO odpovidajici hybridizaci SP?, ktery ma &aste¢nd
s-charakter oproti druhému systému s hybridizaci PD, ktery s-charakter nema. Proto jsou vazby
v trojuhelnikovém uspotadani (ekvatoridlni HAO) kratsi a vazby v ose (axialni HAO) delsi. Prikladem
je molekula chloridu fosfore¢ného, ve které jsou tfi vazby lezici v roviné kolmé k hlavni ose zietelné

kratsi (204 pm) nez vazby lezici v této ose (219 pm).

Od hybridizace SP°D lze také snadno odvodit mozné tvary, které odpovidaji p¥itomnosti vol-

nych elektronovych pari v molekule. Protoze se proti volnému elektronovému paru, ktery povazujeme
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za vazebného partnera s nejnizsi elektronegativitou, koncentruje s-charakter HAO, budou se volnymi
elektronovymi pary obsazovat prednostn¢ polohy v trojuhelniku a nikoli na osach. Naopak, v ptipadé

oktaedrického uspotradani obsazuji volné elektronové pary prednostné vrcholy nad a pod rovinou ¢tverce.

3. 4. 3. Uplatneni hybridizace ve viceatomovych molekulach

Vyuziti HAO pii popisu MO viceatomovych molekul si ndzorné ukazeme na nckolika
jednoduchych molekulach. V ptipad¢ klasické teorie molekulovych orbitalti (bez vyuziti hybridizace),

vazbu v nize uvedenych molekulach je mozné popsat pouze jako delokalizovany systém orbitald, ktery
je rozprostien po celém skeletu molekuly.

Vazba v molekule hydridu beryllnatého

Atom beryllia m&d v zékladnim stavu
elektronovou konfiguraci 15%2s2. Pro piekryv

s 1s orbitaly vodiku jsou vhodné az dva na sebe

kolmé atomové orbitaly 2p. V tomto piipadé

y , ) Be Be H—Be—H (H)2
vazby Be—H by mély byt obsazeny po jednom E=0
elektronu a svirat mezi sebou pravy uhel.
*
Molekula by v diisledku dvou nesparovanych elek- Osp.s
tronti méla byt paramagneticka. Ve skute¢nosti 2 ,ZR‘ 2[: = \
ma molekula v plynném stavu linearni uspofa- {7 Lt "‘7""‘;-1-_."’“
cd - !

dani H-B—H a vSechny elektrony sparovany. = \ spsp / \‘

o . 1 \

Tuto skutecnost lze objasnit hybridizaci 2 // \ Voots
\
SP (misi se orbitaly 2s a 2p.) atomu beryllia. —— ! ')_ém)_
. . / 2

Prekryvem dvou linearné uspotfadanych hybrid- ‘\‘ . /
nich orbitald (sp)’ a (sp)"’ s orbitaly atomu \ Osp.s / f
vodiku s vysvétlujeme tvar molekuly BeH,, ’ 1 (@)2
o . L A0~ HAO MO (A0)
pfiCemz ob& vazby jsou obsazeny dvojici promotnf z
elektronti. Vznikajici ptekryv i diagram moleku- energie

IOVyCh orbitalii za vyuziti hybrldnloh atomovych Obrazek 3.23. Piekryv orbitali sp(Be) a 1s(H) v molekule BeH,

orbital@ atomu Be jsou znazornény na obr. 3.23.  2ieii diagram MO

K ptechodu atomu Be do tzv. valenéniho stavu, kdy je schopen vytvofit dvé rovnocenné vazby
s atomy vodiku, je nutné dodani promoc¢ni energie (energie nutnd k prevedeni dvou s elektronti
beryllia na dva degenerované hybridni atomové orbitaly). Ve vysledném diagramu molekulovych

orbitalti dva elektronové pary na orbitalech Gts’p’s vytvareji dvojici jednoduchych o vazeb. Prazdné
orbitaly 2p, a 2p, zlstavaji lokalizovany na atomu beryllia.
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Vazba v molekule ethenu C,;H,

Vazebné poméry v molekule ethenu dokladaji, ze orbitaly vytvarejici 7 vazbu se neucastni

hybridizace. Oba v molekule pfitomné atomy uhliku jsou v hybridizovaném stavu SP?, pfi¢emz jejich

orbitaly 2p, se hybridizace netcastni (osa z je zde volena kolmé na rovinu celé molekuly). Na kazdém

atomu uhliku je dvojice vazeb C—H, které jsou zprostiedkovany orbitaly agpz,s.

a b
T

E=0 C cC—C C
*
T[”

2p, ,,’/ ) \ I,
N \\ b /’\
\\\ ﬂIZ /'l

C

Obrazek 3.24. Molekula ethenu. Vazebny systém o (a), vazebny systém 7z (b)
a diagram MO znazormujici interakci © v molekule (c)

Vazba v molekule fluoridu sirového

Vazba o spojujici atomy uhliku je
dana existenci obsazeného vazeb-
ného orbitalu Gls’pz. Uvedenych pét
jednoduchych vazeb o vytvari
planarni uspofradani
(obr. 3.24). Zbyl¢ dva orbitaly 2p,

atomu uhliku se prekryvaji za vzni-

molekuly

ku 7 vazby, jejiz diagram MO je
rovnéZ na obrazku 3.24. Obsazeny
vazebny orbital 7° stejné jako
prazdny protivazebny orbital 7 *
se mohou vyznamné podilet
na donor-akceptorové vazbé ethe-

nu s ptechodnymi kovy.

= > S SFS (F)G
£E=0 =
sp3d? z
! 6 \
/ :
3d r~-T-r-— lI [ it it ml |l
| e A o I A e S B ]
B \ Lot dend ‘[ eedoci o ||
3p , ﬂllllll \
L"I S 3d'l \ I|
A
f T
o, L
A
Lo
I'u 6sp:"dﬂfz :"
1)
. 6
promo&ni HAO Mo AO
energie

Obrazek 3.25. Prekryv v molekule SF; a jeji diagram MO

Atom siry ma konfiguraci valen¢nich elektronti 3s23p?, priemz do jeho valen&ni vrstvy patii

elektrony neobsazené orbitaly 3d. Molekula ma tvar osmisténu, proto lze na stfedovém atomu siry
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predpokladat hybridizaci SP°D? (Sest HAO sméfuje do vrchold osmisténu). Piekryvem HAO
s orbitaly 2p, fluoru vznika Sest o vazeb, jak znazorfiuje obr. 3.25. Obsazené orbitaly fluoru 2p, a 2p,,

které se neucastni vazby miizeme oznacit jako nevazebné orbitaly 7, a 7,.

3. 4. 4. Izolobalni ¢asti molekul

Znalost vazebnych pomért molekul je zakladnim pfedpokladem pro feSeni jednoho z hlavnich
ukold chemie, pripravy novych sloucenin pozadovanych vlastnosti. Ziskané poznatky o vazbé umoz-
nuji predpovédi mechanizmii chemickych reakci i vysvétleni experimentalné nalezenych poznatkd.
Jednim vSeobecné pouzivanym postupem v chemii je substituce jedné ¢asti (fragmentu) molekuly ¢ésti
jinou. Napiiklad N(CHj3); Ize odvodit nahradou vSech atomtli vodiku amoniaku skupinami CH;. Takto
analogické ¢asti molekul (H a CH3) jsou nazyvany izolobalnimi skupinami atomt. Dva fragmenty
molekuly jsou izolobalni, jestlize jejich nejvyssi obsazené orbitaly maji stejnou symetrii a stejné
obsazeni elektrony (napiiklad orbital 1s vodiku a sp® hybridni orbital uhliku obsazené jednim

elektronem).

Pro vyuziti pfedstavy izolobalnich substituci ¢asti molekul mtze byt vyuzita jednoducha pred-
stava lokalizovanych orbitalt. Tato predstava dovoluje urcit skupiny izolobalnich a tim vzajemné

substituovatelnych fragmentii molekul, jako napiiklad

@D 7 B 7 B D —+ R-SD

(Sipka predstavuje nesparovany elektron). Obdobn¢ Ize nalézt izolobalni fragmenty s dvéma orbitaly

obsazenymi po jednom elektronu
> — >s T — g
HT R D SO
nebo tiiorbitalové izolobalni fragmenty
%
>
O

Ptedstava izolobalnich analogii vSak neplati zcela obecné. Rada sloucenin, které izolobalni

® @D
H-C o N%} o R-&%}

predstava pripousti, neni dosud znama.
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3.5. Vazba v pevnych latkach

Vyklad chemické vazby na zakladé jednoduché teorie molekulovych orbitall, ktery byl uveden
v kap. 3.2, umoziuje vysvétlit podstatu vazebnych interakci v molekulach tvofenych pomérné malym
poctem atomi. Nemuze byt pouzit k vysvétleni vazebnych pomért v latkach, které se vyznacuji
velkym poctem stavebnich jednotek a v nichz nejsou atomy sdruzeny do molekul, naptiklad v kovech
a jejich taveninach. Neumoziuje ani vysvétleni nékterych dulezitych vlastnosti t€chto pevnych latek,

predevsim jejich elektrické a tepelné vodivosti, lesku a kujnosti.

3.5. 1. Pasovy model elektronové struktury pevnych latek

Pti popisu vazby a vlastnosti pevnych latek vyjdeme ze zcela stejnych principi jako pii objasiio-
vani podstaty vazby v molekulach za vyuziti teorie molekulovych orbitalti, av§ak do vytvafeného modelu
zaClenime jesté predstavu rozsahlych struktur, ve kterych je seskupen libovolné velky pocet atomd.
Atomy se v tomto uspotradani vyznacuji vysokym poctem nejblizSich sousednich atomi a jejich valen-
¢ni sféry se vzajemné siln¢ pronikaji. Takto pojaty vyklad dobfe objasnuje jak vazebné poméry téchto

mnohoatomovych soubort, tak i mnohé jejich fyzikalni vlastnosti.

Prekryv atomovych orbitali a vznik energetickych pasu

Ptekryv velkého poctu

protivazebny charakter

. - které tvoii prakticky kontinualni

_O_Q_O_G stfedni :orbitaly pas, ktery pokryva ur¢itou oblast

energii. Vznik pasu lze nejsnaze

orbitali atomd vede ke vzniku

systétmu MO s blizkou energii,

: pochopit, kdyZ vezmeme fetézec
é atomi a predpokladame, ze kaz-
vazebny charakter dy atom je spojen s nejblizSimi
sousedy piekryvem s orbitald
(obr. 3.26).

Obr. 3.26. Energeticky pas vznikly pfekryvem s orbitalii linearniho fetézce atomi

V piipadé prekryvu dvou atomti vznika vazebny a protivazebny orbital, piicemz kazdy atom
prispiva ke vzniku dalSsiho MO. Spojenim N atomt v fetézci tak vznikne N molekulovych orbitalti.
Zatimco orbital s nejnizsi energii nemd nodalni plochy, nejvyssi orbital méa nodalni plochy mezi vSemi
sousednimi atomy. Ostatni orbitaly maji postupné nardstajici poCet nodalnich ploch a tim i vyssi
energie, které vSak lezi v rozmezi energii krajnich orbitalti. Celkova Sitka takto vytvofeného pasu neni
pti velkém poctu atomi ovlivnéna zvySujicim se poctem zucastnénych AO (viz obr. 3.27), zavisi

e

predevsim na sile interakce mezi nejbliz§imi atomy. Cim silnéjsi je prekryv orbitali sousednich
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atomi, tim SirSi je pas orbitél S nafistajicim pdétem interagujicich atofnse proto musi sniZovat
energeticky rozdil mezi sousednimi orbitaly, #ippc, Ze pd@et atoni N neomeze# roste, rozdil
v energiich se bliZi k nule. To znamena, Ze p&tjen z vysokého ©Btu energetickych hladin, které
diky minimalnim energetickym rozdih limituji k energetickému kontinuu.

Vzhledem k charakteru zast-
nénych AO, nazyvame popsany pas

protivazebny charakt I

s pasem V pripad, Ze jsou k dis-
pozici vhodnép orbitaly, Ize jejich
piekryvem ziskatp pas Vzhledem
k tomu, Zep orbitaly maji vy3si
energii neZs orbitaly téZe valeimi

Energie
pas

vazebny charakt L1 vrstvy, mezi jednotlivymi péasy

1 2 3 4 5 6 7 8 9 100 11 1210 20l L, . i .
N nachazimetasto energetické mezery.

Obrazek 3.27. Obdobr¢ 1ze pekryvem d orbitali

Energie orbitali vzniklych piekryvem N linearné usparadanych atomi P
g i vznidyeh prexry ¢ tsparadany zkonstruovati pasy.

V krystalech kowu a dalSich latek, které nemaji molekularni struktye vysoké mnozZstuiad
atomi, jejichZ vazebnymi pogtmy jsme se prav zabyvali. Ve strukturachéthto latek jsou navic
atomy usp#adany trojrozrérng, takze moznostifgkryvu jsou jest pestejsi, etné moznosti vzniku
vicestedovych elektronay deficitnich vazeb. Popsasép ad pasy svym hornim a dolnim okrajem
vymezuji hodnoty energii, jakychibe nabyvat elektron, ktery se v pasu vyskytuje. dtey. dovo-
lené pasynebo pesrEji pasy dovolenych energiiOblasti energii mezi dovolenymi pasy se @ujia
jako pasy zakéazané Pro objasovani rekterych vlastnosti pevnych latek ma pak zasadnhane
energeticka & pas, predevsim zakazanych.

Usparadani elektroni v energetickych pasech

Obsazovani dovolenych energetickych tp&spevnych latkach sédi tymiz principy, jako
obsazovani orbitélv molekuléach:

s s

2. kazda hladina d%e byt v souladu s Pauliho principem obsazena nérindvéma elektrony.
V dovoleném pasu N hladinach tedy rize byt maximalé 2N elektroni;

3. vys3i energetické pasy se zapi az po Uplném obsazeni fénergeticky nizsich.
Uvedené zasady plati jen tehdy, kdyZ v latkach deélni k velkému tepelnému pohybu nebo kdyZ ne-
jsou elektrony jinym zfisobem, naifiklad elektromagnetickym ¥énim, excitovany na vysSi hladiny.
Nejvyssi plri obsazenou hladinu dovoleného pasu v kovech naadaxinou Fermiho, jejiz energie
zavisi téZ na tepldtlatky. Z jeji hodnoty i T=0 K lze odvozovat zadsadni zay o nekterych
fyzikalnich vlastnostech danych latek.
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Pri teplotach nad absolutni nulou jailefité zapléni vysSich hladin orbita| které jsou
pii T=0 K prazdné. Celkové rodeni elektromi v dovoleném pésu je popsano Fermiho-Diracovym
vztahem, ktery zvaZuje vliv rostouci teploty latkg obsazeni hladin elektronyi gachovani Pauliho
principu. V gipac, Ze i T=0K Fermiho hladina lezi uviitdovoleného pasu (obr. 3.28a),
elektrony @i T > 0 K maji vysSi kinetickou energii a mohou se tkd&h relativé volné pohybovat.
To je charakteristické pro elementarni kovy, sfitmintermetalické slaieniny s vysokou elektrickou
vodivosti. Relativni sniZzeni energie valeith elektrod (viz obr. 3.27), kterymi je ¢Asti zaplgn
dovoleny pas, je fii¢inou vzniku vazby vysoce delokalizované, poutajielky soubor atorin

Elektronycaste&ne zaplreny dovoleny pés je oztavan jako pasalenéné — vodivostni.

V nékterych gipa-
dech jedovoleny pas prév
zcela zaplan elektrony a '
Fermiho hladina f teplot <
0K lezi na jeho hornim  Gieexielaiialae AE>5eV z $AE<3eV z
okraji (obr. 3.28b). Snizeni ° E
energie elektroh umist- CE - 7
nych do tohoto péasu, ktery

P
% }va va
je v tomto gipadt nazyvan

valenénim. vede ke vzniku Obréazek 3.28. I—lypoteticky pasovy diagram (f teplot¢ 0K) kovu (a), izolantu (b)

! a polovodiée (c). Srafovanééasti pasu oznduji oblast hladin plné obsazenych elektrony.

vazby, elektrony vSak Fermiho hladina je oznaenaF, valenéni pas —va, vodivostni pas —vo, valertné-vodivostni
pas —va-vo a zakazany pas z

s

A
;;;;;;

PR )

S >~ VO

PR R R RN
S

P G G

Ol

nejsou volné pohyblivé.

>~

Pokud je energeticky rozdil mezi hornim okrajemew&iiho pasu a dolnim okrajem nejblizSiho
energeticky vyssiho dovoleného péasu, &tka zakazaného pasuvetsi nez 5 eV, pak ani zéay
tepelny pohyb nepostak prevedeni elektrando pasu vodivostniho. Latka s takovym usggiédnim
pasi se nazyvazolantem a nevede elektricky proud anii pysokych teplotach. Jina situace nastava,
kdyz Stka zakdzaného pasu nedosahuje 3 eV (obr. 3.28c)loBtaténé excitaci elektrain elektro-
magnetickym z&enim nebo zvysené teplotatky mohou elektronyést&né prechazet do vyssiho
neobsazeného pasu, tpasu vodivostniho Latky pak vykazuji ufitou elektrickou vodivost a nazy-

vame jepolovodice.

3. 5. 2. Elektricky vodivé pevné latky

Kritériem pro rozdleni elektricky vodivych latek na kovy, supravéela polovodie je teplotni
zavislost ngrné elektrické vodivosto (konduktivity, obr. 3.29). V fipact kowvi elektricka vodivost
s rostouci teplotou klesa. U polovéidliinaopak s rostouci teplotou vodivost roste, za ratooni
teploty je ale obeanniZsi nez u kol. S teplotou se viak také zvySuje velmi nizka elekd vodivost
u latek nazyvanych izolanty. Proto stkdy od oznaeni ,izolant" upousti a pevné latky jsosleny
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na kovy (vodée) a polovodie. Zvlastni skupinou pevnych latek jssupravodice, jejichZ elektricky
odpor je v ukitém rozmezi teplot prakticky nulovy.

10" [l— supravodie

Vazba v kovech a polokovech g

Vazebné porry v latkdch kovového charakteru UE) 10|
Ize napiklad ukazat na pasovém modelu vazby v sodiku. o
Valerené-vodivostni pas je zde vytien energetickym § 1+
sjednocenim dvou péskteré vznikaji pekryvem orbital §
3s a3p atomi sodiku (obr. 3.30). V souboiu atont je I 10k .
tak mozné odvoditM hladin (N hladin wivaf orbitalys, = polovodie
3N hladin orbitalyp), na nichZ lze umistit maximain g
8N elektroni. Vzhledem k tomu, Ze kazdy atom sodiku 10T | | |

o o . , . 1 10 100 1000
prispiva pouze jednim elektronem z orbitaky je cely T/K

pas obsazen jeN elektrony, t.j. z jedné osminy. Obrézek 3.29. Zavislost rémé elektrické vodivosti

na teploté pro kovy, polovodiée a supravodte

izolované atomy krystal
(AO) (MO)
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Obrazek 3.30. Vznik valegné-vodivostniho pasu z AO jednotlivych atoni Na v krystalu sodiku. Jsou znazor#ny obsazené
hladiny pasu (Srafovanim) a poloha Fermiho hladinyp¥i teploté 0 K. V pravé &asti obrazku graf znazomiuje rozdéleni hustoty
hladin ve valeréné-vodivostnim pasu.

s

Z obrazku je dale vigt, Ze energie nejnizSich hladin vates-vodivostniho pasu je nizsi
nez energids elektror izolovanych ator. Vzniké tak chemicka vazba s vyraznou delokalizaci
neba’ vSechny MO jsou polycentrické a rozprostiraji secelém krystalu sodiku. Tato vazebna
interakce mezi atomy, tzkovova vazba nema vyhragné snérové vlastnosti.

Na strukturu kowu tak Ize pohlizet jako na prostorovow,s¥ niZz jsou pevné body obsazeny
kationty. VoIné elektrony se mohou v této striktwolrt pohybovat jako tzvelektronovy plyn
nesouci zaporny naboj. Vilozime-li na kovovy matevi&jSi stejnondrné nebo sgtdavé elektricke
pole, je chaoticky pohyb elektrérusneérnén a kovem tée elektricky proud. Tuto zjednoduSenou

piedstavu lze Zsnit blizZS§im pohledem na chovéani jednotlivych @ibiv pasu. V kapitole 2.1.2
jsme uvedli, Ze stojaté wni popisujici nafiklad orbitalyp, miZe byt povazovano za superpozici
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postupnych vi#ni, pohybujicich se v opaych smdrech. V gipad, Ze neni vloZzeno #si elektrické
pole, jsou oba s#ény pohybu energeticky rovnocenné, a proto i nadrites hladinou rovnorrné
obsazeny elektrony. Pdipojeni vrEjSiho pole ma pohyb elektrérv jednom sréru energii odliSnou
a ol# skupiny orbital jiZ nejsou dale obsazeny st&jrPolovina orbital s niZsi energii obtiZji
obsazuje vyssi vodivostni hladiny. Yslledku toho pevaZujecést elektroi pohybujicich se v jednom
smeéru a dochazi k vedeni elektrického proudu pevntkola

Na obr. 3.30 je znazo¥n i patet energetickych hladin na jednotku energie p&suhustota
hladin. V tfirozmérném usptadani atom jsou hladiny nejhustSi v blizkostifetiu pasu, sémem
zeny a nejvyssi neobsazeny orbital (spodni a fukmalj pasu) Ize odvodit vZdy pouze jedinou linearni
kombinaci orbital, zpisohi odvozeni MO s energii vefetlu pasu je vSak velmi mnoho.

Pokud se valemmé-vodivostni pas sklada ze dvauw vice dovolenych pds jak je tomu
na obr. 3.30, m& i odpovidajici fm maxim hustoty. V witych péipadech spojeni dvou pas nichz
jeden je pld obsazen elektrony a druhy prazdny, maji elektramis€né na pekryvajicich se
orbitalech shodnou energii, ale jejich vinové fumlgou rozdilné. Pevné latky s touto strukturouipas
nazyvamepolokovy. Vzhledem k tomu, Ze maji jen malydad volnych mobilnich elektran jejich
elektricka vodivost je nizka. Mezitym pikladem této skupiny latek je grafit, ktery ma pawoeavé
vlastnosti ve s@ru rovnolEZzném s vrstvami atoimuhliku. Zde je nutné upozornit, Ze nadzev polokov
se nevztahuje k chemickému charakteru prula gFechodu mezi kovy a nekovy. Prvky, jejichZz
chemické vlastnosti twd prechod mezi kovy a nekovy jsou ozZoaany jakometaloidy.

Vlastnosti kovia

Pasovy model umakbije vyswitlit celou fadu fyzikalnich vlastnosti kdy mimo jiz zmigné
elektrické vodivosti i vodivost tepelnougkieré mechanické vlastnosti, kovovy lesk a interrakc
s elektromagnetickym ¥énim.

Jak jiz bylo uvedeno, za vedeni elektrického proudkovech odpovidaji volné elektrony.
Elektricky néboj, proSly za jednotkdasu jednotkovou plochou vadi, je ungrny rozdilu
potencidlu vijSiho vioZzeného pole ad&mé vodivosti kovu. Nrna vodivost kou lezi v rozmezi
od1do 10S-cm™ a je ovliiiovanakoncentraci nositefi proudu a tim, jak snadno prochéazeji
latkou, ¢ili jejich pohyblivosti. Koncentrace nositglproudu je dana @tem elektroh ve valegng-
vodivostnim pasu a neni zavisla na tepldta teplo¥ vSak vyrazy zavisi pohyblivost elektran
Skute&nost, Ze se zvySovanim teploty kles&ma vodivost kou, je v rozporu s Fermiho-Diracovym
rozcélenim elektrof ve valegné-vodivostnim pasu, podleshoZ i zvySovani teploty stoupa i pet
mobilnich elektrof. Prenos elektroi pevnou latkou je v3ak zavisly i na uggpdani a chovani atam
Silné vibrace atofhpredstavuji utité ,negistoty”, které narusuji pravidelné ugpdani orbital a tim
omezuji pohyb elektrantak, Ze vodivost latek je mensi nef ®plog absolutni nuly. Lzeici, Ze
postupné vlani predstavujici elektron je vibracemi atdrmozptylovano. Tak Ize na zékkagasove
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teorie objasnit, prou vSech kowr a kovovych latelelektricka vodivost se stoupajici teplotou klesa
a naopak jejich grny odpor roste.

Vlastnosti mobilnich elektranve valegné-vodivostnim pasu umakiji vyswtlit i velkou
tepelnou vodivost kovovych mateiidV misg zvySené teploty elektronygbiraji i srdzkach s vib-
rujicimi atomy jejich kinetickou energii a/gnaseji ji na jiné atomy ve sm teplotniho gradientu.
Tim umozuji velmi rychlé Sieni tepelné energie po strukdikrystalu.

Kovy a jejich slitiny pohlcuji v Sirokém rozsahu vinovych délek elektrgmetické z#eni.
Energie jejich valetnich elektrof zahrnuji Siroké energetické pasmo a pro jejichitegicfotonem
prakticky libovolné energie existuje v krystalu yzdhodnd neobsazena hladina. Fotony tak snadno

N1

excituji elektrony do vysSich hladin vatew-vodivostniho pasu, vifpad malého energetického

rozdilu do vySSich volnych vodivostnich pasebo je dokonce vyrazeji z kovu (tzv.¢jsi foto-
elektricky jev).

Charakter vazby v kovech se projevuje igkterych mechanickych vlastnosteclii Rechani-
cké deformaci kovovych materide mohou mobilni elektrony snadnidzpiasobit znénam struktury
a tim nedochazi k zasadni @ms v pevnosti vazby mezi atomy. Typickou vlastnosthto latek je
protokujnost ataznost

Obdobr jako u jinych latek teplota tani a varu a mechiedipevnost kol roste s pevnosti
vazby mezi atomy. Ve velmi hrubych rysech platipgenost vazby v kovech roste sfgn elektro-
na ve vodivosti-valertnim pasu. Tento get Ize velmi zhruba odhadnout z nejvysSiho oxidzo
¢isla kovu ve sloteninach. Napiklad nejvyssi teploty varu a tdni nachazime vpediod u titanu,
vanadu a chromu, v 5. peribd molybdenu, ruthenia a rhodia a v 6. pefiadvolframu a rhenia.

3. 5. 3. Izolanty

Mezi izolantytadime latky, jejichZ grna elektricka vodivost se za normalni teploty fmijg
v rozmezi 10" az 10°S-cm™. Tuto skupinu tvi slouseniny s vazbou kovalentni, polé&rkova-
lentni a iontovou.

lontové izolanty

Na zaklad stejnych uvah jako vifpac molekuly HF (kap. 3.2.4) lze odvodit diagram MO
dvojice atoni Na a ClI, které jsou vigledku velkého rozdilu elektronegativity vazanytaou
vazbou (obr. 3.31a). Vifpac, Ze se dvojice atoinNa a Cl stane s@asti prostoro¥ uspdadaneé
struktury chloridu sodného, kazdy atom chloru j&lopen Sesti atomy sodiku. Obdeébje kazdy
atom sodiku obklopen Sesti atomy chloru. VSechryitally 3p chloru se pak dostavaji do styku
s 3s orbitaly atomu sodiku. Tim dojde k vyrovnani emgické Grove orbitaki o2, i 3p, a3py, vazba
nabude delokalizovaného charakteru a energetickdirty splynou v energeticky pas. Vytidi
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krystal chloridu sodnéhdl atomi chloru aN atomi sodiku, vznikne celkemM hladin, z nichz
3N hladin vytvdi valertni pas (kazda dvojice atdmchlor — sodik fispgje tremi hladinami).
ZbyvajicichN hladin charakteru protivazebného orbitafti,, vytvori vodivostni pas (obr. 3.31b).
DilezZité je nyni obsazeni jednotlivych jiaslektrony. Nebudeme-li uvaZzovat energeticky nizko
poloZeny péas elektrdénchloru 3s?, kazdy atom chloruijspiva gt elektrony @p°). Kazdy atom
sodiku vnese do systému jediny elektrast). Celkovy péet elektrori vneseny do krystalu dvojici
N atormu chloru a sodiku je M. To je gesrg tolik, kolik ¢ini maximalni kapacita valéniho pasu

tvoreného 3\ hladinami. Pechod elektroin z valegniho do vodivostniho pasu jéitom znemoZzan
velkou Sfkou zakazaného péasu (7,7 eV).

Na Nacl Cl N (Na) N (Nacl) N (ClI)
os Fk:ﬁ:kl'/l STy
= w A Y?:’,J“}N hladir
7’ \ M \
3s ’/’ \ 3 \
L \ (——) .‘
\\ “ ‘\ z \
Dy Py " 3px 3py 3p; oo v3px 3pTy 3p;
\ _i-l:———— e 7/// , :i—l:)
\ b T va / N
\ Os, S/ / 3N hladir
\_T_—
a b
Obréazek 3.31.

Diagram MO iontové ,molekuly“ NaCl (g), pasovy diagram krystalu NaCl (b)

Vzhledem k tomu, Ze prakticky vSechny iontové gkniny se v pevném stavu vyzngi
obdobnym obsazenim valgriho a velkou $kou zakdzaného pésu, jejich elektricka vodivosigieni

mala. Soudasrt jsou tyto latky Spatnymi vodi tepla a jejich interakce s viditelnym izhim je
vétSinou zanedbatelna.

Vyjimku tvori skupina latek nazyvanychevné elektrolyty (téZ rychlé iontové vode).
Jde o pevné krystalické sloeniny s podilem iontové vazby, které Witém teplotnim rozmezi
transformuiji elektricky proud vyhradmpomoci toku iont. Jejich nérna vodivost se blizi T6S-cm™.

Pro tok ionti je pitom dilezité, aby struktura latky obsahovala volna mistadadana do transportnich
cest. Energetické bariéry mezi mistggkoku iont musi byt pitom relativre malé (0,1 az 0,3 eV).

Kovalentni izolanty

Pasovy model Ize pouZit ifippopisu vazebnych pofmi krystafi, které jsou vystasny
z izolovanych molekul nebo siti kovalentnich vazelPikladem niize byt krystal diamantu, jehoz
diagram MO je uveden na obr. 3.32. V krystalu jéd§aatom uhliku obklopen vzdityimi dalSimi
atomy téhoZ prvkukteré vytvéeji tetraedr(hybridizacesP®). SdruZenimN atomi uhliku v krystalu
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diamantu vznikne M hladin, z toho N s vazebnym a® s protivazebnym charakterem. Pro zé&pin
hladin je k dispozici M elektrorii, které zcela zaplni niZzSi energeticky pasewny vazebnymi orbitaly.
Pas zisk&ist¢ valertni charakter. Neobsazeny pas vyamy protivazebnymi orbitaly ma charakter
vodivostni, je vSak odden pongrné Sirokym zakdzanym pasem (5,4 eV) a krystal diamard proto
vlastnosti izolantu.

Priklady chloridu sodného a diamantu 'Zolovane atomy krystal
i o ] ] . — (HAO) (MO)
umo#iuji pochopit zdsadni rozdil mezi vazebnymi TITTTTITTTE
ALl )
poméry v kovech a iontovych (kovalentnich) REEEINO ?‘Z;Z?i;f} 2N hladir
1 A R,
sloweninach z hlediska pasového modelu vazby. 4x sp° [
V kovech vytvéeji valergni orbitaly atoni Sirokeé A Tt
. L o — z
valertné-vodivostni pasy v isledku Siroce delo- \— '
kalizovaného fekryvu. V iontovych (kovalentnich) \F

‘oz . o . . N/
krystalech nalézadme diky menSi delokalizaci 7{/// }ZN hiadir

pomerné Uzké pasy, které odhlije Sirokd oblast

zakédzanych energii.
Obrazek 3.32. Vznik valerkniho a vodivostniho pasu
pfi sdruzeniN atomi uhliku do krystalu diamantu

3. 5. 4. Polovodre

Od kowi se polovodie lisi pedevsim tim, Ze ip zvySovani teploty roste jejich éma
elektricka vodivost a i) normalnich podminkach se pohybuje v rozmezi*48z 1¢ S-cm™.
Rozdil mezi polovodi a izolanty je dan i@devSim §kou zakdzaného pasu, ktera je u typickych
polovodiu vyrazre mensi, jak ukazuje tab. 3.9.

Tabulka 3.9. Stka zakazaného pashE nékterych izolanti a polovodia (hodnoty uvedeny v eV)
pfi pokojové teploté

latka AE latka AE

chlorid sodny 7.7 kiemik 1,12
uhlik (diamant) 5,47 germanium 0,66
karbid Kemiku 3,0 arsenid india 0,36
arsenid gallia 1,42 antimonid india 0,18

Polovodie jsou pevazre prvky nebo sloteniny s vyraznym podilem kovalentni vazby.
Urcity maly prispivek kovové vazby wvéthto latkach se projevuje nevyraznym zvySenim deinice
vazeb a tim i zdZzenim zakazaného pasu. Vlastnokivpdici proto nefasgji nachazime u pruk
stojicich na rozhrani mezi kovy a nekovy (Si, G&, B apod.) a jejich sléanin.
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T H¥%NT 1% Pk g A A
Vlastni (vnitini) polovodice ARSI A PSS SIS AL AL
QI
l'rFl'l’KF r“r'r"-'r"-'r’r"r"r'r’rvo 'l”r‘

1 it H A Y - ‘) /) o A ot ¥
Ve vlastnich polovodich je zakadzany pas tak uzky P QS o

(AE< 3 eV), Ze se tyto latky chovaji jako izolanty peyti teplo-
tach blizkych 0 K. Fermiho-Diracovo roddni elektrori pri- AE<3eV z
pousti, Ze i fi teplotdch mira vySSich neZ absolutni nula jést
elektrori umistna nad Fermiho hladinou ve vodivostnim pasu.
Latka tak zaind byt vodivou ze dvoutdodi. Ve vodivostnim
pasu se objevuji mobilni elektrony, ale &asré valertni pas
ztradtou excitovanych elektrérziskava charakter pasu vatei-

Obrazek 3.36. Uspéadani elektroni
vodivostniho (obr. 3.33). Za nositele proudu Ize zbvazovat v dovolenych pasech viastniho polovo-
prazdnd mista zbyla po elektronech, tairy. Prenos néboje ﬂ';f,t;i: ;fepilt?fnfw&ujm k termicke
prostednictvimdér vSak neni priliS rychly. Proudje tedy veden

pievazré prostednictvim elektrofi vynesenych tepelnym pohybem do vodivostniho pégtazny
rast vodivostio s teplotou Ize popsat vztahem blizkym Arrhegioovnici, ve kterém je aktivai

energie rovna polovni energii zakazaného padt, € 1/2AE)

o= 0y g AE/2KT (3.25)

Uvedeny vztah Ize vyuZitifpurcovani energie zakazaného pasu z teplotni zavisédektrické
vodivosti.

Nevlastni (pFimésové) polovodée

Paiet noséa naboje niZze byt v latkach typu vlastnich polovedinebo izolani zvySen tim,
Ze nahradime velmi malatast givodnich prvik atomy s vyS§Sim nebo nizSim gem valegnich
elektrori.. Koncentracedopujicich prvki je velmi nizka (1 atom na iMostitelskych atoii), proto
velmi zaleZi n&istott dopované latky.

Jako piklad Ize uvest krystal s -
kiemiku, v #@mZ je malacast hostitel- VO
skych atond nahrazena atomy arsenu, :
které maji o jeden elektron vice.

Po vytvdeni étyi vazeb s okolnimi

atomy Kemiku zbude na atomu arsenu —gAH T AH
jeden nadbytny elektron. To se projevi \\\% W
v pasovém diagramu tak, Ze se v oblasti Va§ Va\
zakazanych energii objevi v blizkosti 3 b
vodivostniho pasu lokalizované hladiny

obsazené&mito elektrony (obr. 3.34a). Obrazek 3.34. Kremik jako nevlastni polovodé typu n (a) a typup (b)
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Jiz pormérné maly tepelny pohyb sté na gevedeni elektrah z €chto donorovych hladin (DH)
do pasu vodivostniho. Nositeli proudu jsou v poltigich tohoto typu elektrony a latky jsquolo-
vodié¢i typu n (negativni).

Jin& situace nastane, kdyZdgést atomi kiemiku nahrazena v krystalu atomy boru s mensim
poctem valegnich elektrof. Ve ¢tvefici vazeb boru s atomyi&miku tak bude vzdy jeden elektron
chykst. Neobsazené MO, vzniklé v mistech poruch, maji¢poed vy3Si energii nez horni okraj
valertniho pasu krystalurkmiku (obr. 3.34b). Tyto hladiny se jiZi mizkych teplotach mohou stat
akceptory elektroh a nazyvaji se prottiladiny akceptorové Vedeni elektrického proudu pak
umo#iuji diry vzniklé ve valetnim pasu v dsledku gevedeni elektrain na akceptorové hladiny.
Takova latka jgolovodi¢em typu p (pozitivni).

Vyvolat nebo ovlivnit vodivost Ize i jinymi cestapmagiklad vytvaenim vakanci. Najklad
vytvoienim malého deficitu ataimkysliku 1ze z #kterych oxidi prechodnych kofr (ZnO, FeOs)
vytvorit polovodie typun. Polovodée typup Ize zase ziskat z obdobnych axi(Cu,O, FeO, FeS)
tim, Ze malowast kowi prevedeme do vyssiho oxittdhocisla.

3. 5. 5. Supravodie

Supravodice jsou latky, u kterych dochazrigkritické teplog T, k nahlému poklesu elektri-
ckého odporu prakticky na nulovou hodnotu. V maighkém poli se navic projevuje Meissier
efekt, kdy dochazi k odchyleni magnetického pobblasti supravode. Jiz od roku 1911 jsou znamy
nizkoteplotni supravodice, predevsim #které kovy, jejich slitiny, oxidy a halogenidy, kéevykazuji
supravodivost pod teplotou 20 K.

Z&kladni pedstava nizkoteplotni supravodivosti je

zaloZena na existenci dvojic elekttigrizv. Cooperovych
para, které jsou udrzovany ve vzajemné interakci vlivem

jader atomi dané struktury. Umistime-li jeden elektron
ve zvlastni poloze struktury, pohyb jader k jehparaému
néboji vyvola lokalni deformaci struktury (obrazakds).

V mist deformace dochazi ke zvySeni hustoty kladného
néboje, tim fiblizeni dalSiho elektronu a vytkeni Fizni-
vych podminek pro jejich zdanlivou vzjemnditgZlivost.

Lokalni deformaceasti struktury vSak mohou byti snadno
naruSovany tepelnym pohybem iantproto zdanliva

.. P L o . Obréazek 3.35. Vznik Cooperova péaru elektrok
vzajemna interakce elektrdnnastava pouze ip velmi v supravodivych latkach

nizkych teplotach.

Pfi prichodu pevnou latkou podiéhaji Coojper pary elektrod podstatd méré rozptylu
pii srazkach s jadry ataimez samotny elektron. Odchylené elektrony jsouvewti zdanlivé interakce
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rychle vraceny zg do snéru toku elektrof. Elektronové péary tak mohou zpriestkovat daleko
snazsi penos naboje pevnymi latkami, coZ se projevi jeficpravodivosti.

Obdobny mechanizmus vodivosti je prapddobny uvysokoteplotnich supravodéid, které
byly poprvé popsany v roce 1987. Postupgly ziskany supravodivé latky s teplotdunad 100 K
(napiklad keramicka slatenina YBaCusOy), k jejichZz chlazeni je moZno pouZzivat fiéfad kapal-
ného dusiku¢imz vyrazi stoupa moznost jejich praktického vyuZziti.

3. 6. Tvary molekul a symetrie

Tvary molekul maji v anorganické chemii velky vymmapiedevSim fi objasiovani
mechanizm reakci. Proto bude v této kapitolénevana pozornost objasni nekterych dileZitych
aspeki geometrického uspadani molekul neboli jejiclstereochemie Predstava zakladnich tvar
molekul bude dale rozvinutargsrEjSi teorii symetrie molekul a bodovych grup. Synok# Gvahy
budou také vyuZity id charakterizaci molekulovych orbitala Uvahach o fyzikalnich vlastnostech
molekul.

Tvar molekuly I1ze jednoduSe popsat geometrickynoigganim, které atomy molekuly vytva-
feji a udanim vazebnych délekazebné uhly sewené spojnicemi jader atdgnv molekule, uvadime
v piipadech, Ze jejich hodnoty nejsotejmé z tvaru molekuly. Tak u molekul s tvarem oktaeje
ziejmé, Ze vSechny uhly jsou 90°&Rdly vS8ak geometrické Utvary dwji pouze to, Ze jsou vazebné
uhly shodné (naijklad trigonalni pyramida), jejich velikost je vitkba uéit.

V piipad, Ze usptadani molekuly je blizké pravidelnému uiséni, 1ze $ popisu jejiho
tvaru vyuZzit gktery ze znamych geometrickych utaPri presném popisu nepravidelnych molekul je
nutno uvést saadnice atorl. Zde je dale nutné&fjpomenout, Ze nazev tvaru molekuly j€em pouze
rozmistnim atont bez ohledu na umisti volnych elektronovych péar

3. 6. 1. Odvozovani tvaru molekul nggchodnych pruk

K pfesnému zji&ni tvaru molekul je dnes mozné vyuZzit cédély experimentélnich technik.
Presto jsou s vyhodou vyuZivany i jednoduché tedtétipostupy, umaiijici snadny kvalitativni
popis rozmisini atomi v prostoru molekuly. Jednim zZiptupi je jiz zmirény popis molekuly
lokalizovanymi MO za vyuZiti hybridizace. Jinou ma&ti jemodel geometrie molekul slotenin
nepirechodnych prvki, ktery je jednoduchym roz&nim Lewisovych fedstav elektronovych vzaic
Zakladni pedstava je ozr@vana zkratkoW SEPR (z anglickéhoValence Shell Electron Pair
Repulsior) a je spojovana s N. Sidgwickem, H. Powellem, Be€&piem a R. Nyholmem. Lze ji
vyuzit pouze u molekul sl@enin nepechodnych prvik s vyraznym podilem kovalentni vazby.
Uspaéadanicastic v krystalech iontovych sldenin sefidi jinymi zakonitostmi (viz kap. 4.2.5).
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Zakladni tvary molekul

Model VSEPR je zalozen na piedpokladu, ze se elektronové pary v disledku vzajemného od-
puzovani uspotadaji takovym zplisobem, aby byly co nejvice vzdaleny od sebe. Vzajemné odpuzovani
je dano zapornym nabojem elektroni i Pauliho principem. O tvaru molekuly pak rozhoduje soucet
poctu vazebnych elektronovych pari o a poctu elektronovych pari nevazebnych n, které jsou
umistény na stitedovych atomech molekuly. Z pohledu molekulovych orbitalt se ptitom piihlizi pouze

na elektrony orbitalti 6°, jez nejsou kompenzovany obsazenim piislusnych protivazebnych orbitalii o*.

Pfi odvozovani tvaru molekuly plati tedy jednoduché pravidlo, podle kterého elektronové
pary o a n stfedového atomu se v prostoru rozmist'uji tak, aby byly co nejdale od sebe a tim mély
minimalni energii. Pfitomnost elektronovych part 7 je pfitom pro urceni zakladniho tvaru bezvy-
znamna. Jednoduchou uvahou lze zjistit, Ze dvojice elektronovych part je z energetického hlediska
nejvyhodnéji rozmisténa do protilehlého sméru na jedné ose. Pro tfi elektronové pary je nejstabilnéjsi
uspoiadani, kdyz sméfuji do vrcholu rovnostranného trojihelniku. Ctyfi elektronové pary v nejvy-
hodnéj$im usporadani smétuji do vrcholu tetraedru (Styfsténu) a pét elektronovych part do vrcholu
trigonalni bipyramidy. Sest elektronovych parti vytvati oktaedr (osmistén). Téchto pét zakladnich
tvarll je zobrazeno a popsano v tabulce 3.10. Druha ¢ast této tabulky ukazuje skute¢né tvary nolekul,
jez vznikaji pfi postupném nahrazovani jednotlivych elektronovych para stfedového atomu vazbou
k atomu B. Postupné tak pfechazime k molekulam bez nevazebnych elektronovych part. Tabulka také
obsahuje geometrické tvary molekul dané jadry atomt bez ptrihlédnuti k nevazebnym elektronovym
parim.

Z tabulky lze také odvodit, ze n¢ktera usporadani nejsou moznéd vzhledem ke zvySené energii
(napriklad umisténi volnych elektronovych part v axialnich polohach trigonalni bipyramidy). Tabulka
také nezahrnuje uspotadani odpovidajici sedmi elektronovym partim. Pro tento pocet elektronovych
zde projevuje stereochemicky vliv volnych elektronovych part, predev§im u tézSich atomt prvk
p bloku. Proto maji napiiklad ionty [SeBre]>” a [TeCls]* oktaedrické uspoiadani, piestoze jsou
na stfedovych atomech umistény mimo Sesti valencnich elektronovych dvojic i nevazebné elektronové

pary, které jsou v téchto piipadech stereochemicky inertni.

Deformace zakladnich tvaru molekul

Zatimco pocet elektronovych part na sttedovém atomu urcuje tvary molekul, rozdily v sile
odpuzovani volnych a vazebnych elektronovych parl zptisobuji urcité deformace zakladnich geomet-
rickych uspotaddani. Zmény zakladnich tvarti vyvolava dale pfitomnost 7 vazeb v molekule a rozdily

v elektronegativité vazanych atomd.
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Tabulka 3.10. Tvary molekul odvozené z modelu VSEPR

Prostorova orientace
elektronovych paru

Nazev tvaru

Znazornéni

Pocet elektro-
novych pari o

Poécet elektrono- tvaru molekuly Pocet elektro-
. < o Symbol molekuly . o
vych parii o +n novych pard n

linearni linearni 1 linearni 2
<D Cr—s B——A—8
2 EP| ABE 1 | AB2 0
rovnostranny linearni 1 | lomeny 2 | trojuhelnik 3
trojuhelnik :
< B —AD B—A B—A
N ; ;
3 EP | ABE; 2 | AB2E 1 | AB3 0
tetraedr linearni 1 lomeny 2
A A
/ Q B / ™~ B
ABE; B 3 | AB2E; 2
trigonalni 3 | tetraedr B 4
pyramida \ \ B
/
AD\ A ~
v . s
4 EP | AB3E 1 | AB, 0
trigonalni linearni g 1 | linearni B 2 |tvarT g 3
bipyramida | | |
O(A)% R | s —
\ ABE, 4| ABE; B 3 [ABsE, B
deformovany g 4 | trigonalni B
tetraedr I B bipyramida l B
B—AL p—aZ
| |8
5 EP | AB4E B 1 | ABs B 0
oktaedr linearni 1 | linearni 2 |tvarT 3
B
&D &/B \A/B
B B B, (P
/ ABEs5 5| AB2E4 4 | AB3Es
Stverec 4 [tetragonalni 5 | oktaedr
pyramida B B
B8 P NP
N\ X~ N\ Nt \A ~
B/O\B B/O\B B/I\B
B
6 EP | AB4E; 2 | ABsE 1 | ABs 0
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Sila odpuzovani a tim i velikost deformace vlivem rozdilti mezi volnymi a valen¢nimi elektro-
novymi pary klesa v fad¢ (EP = elektronovy par):

volny EP — volny EP > volny EP —vazebny EP > vazebny EP — valencni EP.

Zesileny ucinek volnych elektronovych part na deformaci tvarti molekul je vysvétlovan tim, ze
jsou v priméru umistény bliZze k jadru nez valencni elektrony a tim je jejich elektrostatické ptisobeni

Vzajemnym pusobenim vazebnych a volnych elektronovych pard lze vysvétlit i rozdilné
obsazovani vrcholll v trigonaln¢ bipyramidalnim usporadani. Jak jiz bylo na zaklad¢ sekundarni hybri-
dizace uvedeno v kap. 3.3.2, obsazuji volné elektronové pary v tomto utvaru prednostné equatorialni
polohy. To je pln€ ve shod¢ s tim, Ze volny elektronovy par je v pfipade obsazeni equatorialni polohy
ve vyhodnéjsi interakci s dvéma axialné umisténymi vazebnymi pary. V pfipad¢ umisténi na axialni
ose se dostava do blizkého kontaktu s trojici equatoridlnich o vazeb, coz je energeticky mén¢ vyhodné.
Jak jiz bylo uvedeno dfive, v oktaedrickém uspotradani naopak volné elektronové pary prednostné

obsazuji axialni polohy.

Zmeény vazebnych uhli obdobné pozorujeme i u molekul s nasobnymi vazbami, protoze
dvojice (o + ) a trojice (o + m + m) odpuzuji vazebny elektronovy par vice nez samotny par o.
Jako piiklad lze zvolit molekulu ethenu C,H4. Za ptedpokladu, Ze by z centralniho atomu uhliku
vychazely tii jednoduché o vazby, vazebné ihly by odpovidaly 120°. Jednoducha vazba mezi atomy
uhliku je vSak zesilena pfitomnosti vazby 7, ktera zptsobuje siln€j$i odpuzovani zbyvajicich jednodu-

chych vazeb a tim i zmenSeni vazebného tthlu HCH na 117,6°.

Vliv rozdila elektronegativit atomi na tvar molekuly Ize ukazat na obecném piipadu molekuly
typu AB,C. V pomyslném ptipadé, kdy by atomy B i C m¢ly stejnou elektronegativitu, vSechny
vazebné thly molekuly budou 120°. Vétsi elektronegativita atomu C zpUsobi pfetazeni elektronové
hustoty do blizkosti tohoto atomu a soucasn¢ sniZzeni elektronové hustoty na spojnici atomid A a C.

Tim se zmens$i odpuzovani vazeb A—C a A—B a uhel BAC se rozevie na hodnotu vyssi nez 120°.

Ve vétsiné molekul jsou vazebné thly vysledkem vyrovnavani vyse uvedenych vlivii volnych
a vazebnych elektronovych parti, nasobnych vazeb a rozdili v elektronegativitich. Navic vysledny
tvar molekuly ovliviiuje cela fada dalSich faktort, které nelze shrnout do jednoduchych a jedno-
znacnych zakonitosti. V dal§im textu je proto u fady molekul pfipojen pokus o vysvétleni jejich

prostorového usporadani, které je znamo z vysledkt experimentalnich méfeni.

V molekulach X,C=0, kde X = H, Cl a F, je elektrostatické pisobeni dvojné vazby na snizeni
uhlu XCX vyrovnavéano vzajemnym odpuzovanim polarnich vazeb XC. Toto odpuzovani je pritom
nejmensi v ptipadé molekuly F,C=0 v dtsledku velkého rozdilu elektronegativit fluoru a uhliku a vy-
razného snizeni elektronové hustoty v blizkosti sttedového atomu. Tim se u této molekuly nejsilnéji

projevi dvojna vazba a dojde k nejvétsimu snizeni vazebného tthlu XCX:
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O O O

| | |
C C C
/ N\ /' \ /' \
H H d c
[ HCH = 116° § cicCl=111° [ FCF = 108°

Rozdil v elektronegativitdch atdima tim i velikost sniZeni elektronové hustoty naddvém atomu
se projevuje i ve zim¢ vazebnych ulil molekul s volnym elektronovym parem:

AN N

[ CINCI = 107° § FNF = 102° § CIPCI = 100° [ FPF = 98°

SniZeni vazebného Uhlu molekul typu ABje ovliviovano i velikosti $edového atomu. S jeho ros-
toucim polondrem se z¥tSuje vzdalenost vazebnych elektronovychipablizkosti atomu a vazebné
ahly v disledku @isobeni volného elektronového paru klesaji:

N, P As Sk
RN 71N /1IN 71N
H f{ H H 4 H H 4 H H 4 H
[ HNH = 107° ¥ HPH = 94° [ HAsH = 92° [ HSbH = 91°

Vliv velikosti atomi se projevuje i u hydrid prvki 6. hlavni podskupiny, kde kles& vazebny uhel
v fadk:

o /N S T
/ N\ /N /N /N
H  H H H H H H H
[ HOH = 104° [ HSH = 92° [ HSH = 91° [ HTeH = 90°

Vazebné uhly ovliiiuje i patet nevazebnych elektréiv molekule, jak Ize ukazat gasticich

N N +
N N
[\ o &
O ONO = 115° O ONO = 132° Ol ONO = 180°
V ptipact aniontu N@ se projevi fitomnost elektronového paru na atomu dusiku, coe ve
ke snizeni velikosti Uhlu zipdpokladanych 120° na 115°. V neutralnim radikal; N jednim
volnym elektronem na atomu dusiku jigeplada vliv elektrofl zprostedkovavajicich vazby a dochazi

k rozeweni Uhlu na 132°. Kation N kde na atomu dusiku nejsou zadné nevazebné aigktr
ma vazebny Uhel 180°.
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3.6.2. Symetrie molekul

Uspotadani atomt byla dosud charakterizovana zakladnim prostorovym tvarem, ktery mohl
byt bud’ pravidelny, nebo vykazovat uréité odchylky. Pro potieby studia fady fyzikalné-chemickych
vlastnosti molekul se vSak ukazala tato charakteristika nedostatecnou. Piesné¢j$i urceni symetrickych
vlastnosti vychazi ze zjistovani, jak se molekula nebo jakykoliv prostorovy utvar chova vzhledem
k prostorovym (soufadnicovym) osam a které zmény v jejich poloze vzhledem k témto osam vedou
k ttvaru odlisnému nebo shodnému s pivodnim uspotfadanim. Pro kazdy geometricky utvar tak lze
nalézt charakteristickou soustavu operaci symetrie, po jejichz provedeni dostavame utvar shodny
s puvodnim. Tak 1ze molekuly na zakladé symetrie rozdélit do skupin. Molekuly téze skupiny piitom

vykazuji obdobné fyzikalni a chemické vlastnosti.

Operace a prvky symetrie

JestliZze néjaky prostorovy Utvar tvofeny souborem bodt mize byt geometricky transformovan
tak, ze nove vznikly stav (obraz) jako celek je nerozliSitelny od stavu pivodniho (vzoru), lze fici, Ze
utvar je vzhledem k této transformaci symetricky. Geometrickou transformaci, kterou jsme pouzili,
nazyvame operaci symetrie. Jako pfiklad lze uvést rotaci molekuly vody o 180° okolo ptimky pulici
uhel vazeb HOH. Ke kazdé operaci symetrie je vazan prvek symetrie (bod, pfimka nebo rovina), vici
symetrie jsou uvedeny v tab. 3.11. K oznacovani prvka symetrie je v tabulce pouzito dvoji symboliky.
Zatimco Schoenfliesovo znaceni se pouziva predevsim ve spektroskopii, Hermannové-Mauguinove

notaci se dava prednost pfi popisu symetrie krystali.

Tabulka 3.11. Operace bodové symetrie a prvky symetrie

. . Schoenfliesovy Hermannovy-
Prvek symetrie Operace symetrie .
symboly Mauguinovy symboly
identita rotace o 360° E 1 1
n-Cetnd rotacni osa rotace o 2m/n Cy n
rovina zrcadleni zrcadleni o m
stfed inverze inverze i 1

Y L, i rotace o 27t/n nasledovana
n-Cetna nevlastni osa

. ) zrcadlenim v roviné kolmé S n
(rotaéné reflexni) .,
na rotacni osu
n-Cetna nevlastni osa rotace 0 27t/n c _
‘s . , L. , ; n
(rotaéné inverzni) nasledovand inverzi "

Vsechny operace symetrie uvedené v tab. 3.11 maji jednu diilezitou vlastnost. Pii jejich apli-

kaci zGistava nejméné jeden bod prostoru nezménén, t.j. zobrazuje se sam na sebe. V pfipad¢ uvedené
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rotace molekuly vody neopousti své misto body lezici na pfimce

rotace. Jedna se tedy o operace bodové symetrie, které jsou

charakteristické pro jednoduché molekuly, ionty a tvary idealn¢

vyvinutych krystali.

K popisu symetrie vnitini struktury krystalu se musi navic

me Vv kapitole 4.14.

pouzit i dalSich, prostorovych operaci symetrie, o nichz se zmini-

180° Operace symetrie, které¢ je mozné vyuzit k charakterizaci

libovolného geometrického utvaru, si nyni ukdzeme na nékolika

ptipadech jednoduchych molekul. Otoc¢eni molekuly vody o 180°

kolem pfimky pulici thel HOH ptedstavuje symetrickou operaci

Obr. 3.36. Rotace molekuly kolem osy C,

Obecné plati, ze n-Cetna rotace je operaci symetrie, jestlize se
molekula jevi jako nezménéna po rotaci o 360°/n. Prvkem symet-
rie je pak ptimka, n-Cetna rotacni osa, C,, okolo které je rotace
provadéna. Osa s nejvetsi Cetnosti je nazyvana hlavni rotaéni
osou a orientujeme ji vétSinou tak, Ze je totozna s vertikalni osou
soufadného systému. Molekula NH; tvaru trigonalni pyramidy ma
proto vertikalni trojcetnou rota¢ni osu Cs, se kterou jsou ale spo-
jeny dv¢ operace, rotace o 120° a také o tthel dvojnasobny (240°),
které oznacujeme C; a Ci. Zvlastnim piipadem je operace symet-
rie C,, ktery predstavuje rotaci o libovolny uhel 2nt/n (n — ),
pfiCemz obraz a vzor zilstavaji nerozliSitelné. Operace symetrie
podle osy C; je rotace o uhel 2n/1. Jejim vysledkem je navrat

vSech bodu utvaru (atomid molekuly) na ptivodni misto.

IO-d

/

Obrazek 3.38. Roviny symetrie
o4, Oy a O, benzenového jadra

rotace, které pfislusi dvojcetna rotacni osa C, (obr. 3.36).

Obriazek 3.37. Zrcadleni molekuly vody
v rovinach symetrie o, a o’

Zrcadleni molekuly vody v jedné ze dvou rovin na obr. 3.37 odpo-

o, vida prvek symetrie rovina zrcadleni, o. Molekula H,O m4 roviny
' zrcadleni, které jsou rovnobé&zné s vertikdlni rotacni osou molekuly

a proto je oznacujeme o,. Molekula C¢H¢ ma horizontalni rovinu zrcad-

( leni, ktera lezi v roviné molekuly a je kolma na hlavni (Sesticetnou)
o rotacni osu molekuly a proto je oznacovana oy. Pro molekulu lze najit
i dal$i dvé skupiny rovin, které hlavni osou prochazeji (obr. 3.38).

Prvni trojice rovin oznacovanych o, prochdzi atomy uhliku, dalsi tfi

diagonalni roviny pak puli uhly, které sviraji roviny o,.

Dalsi vyznamnou operaci je inverze, t.j. promitnuti molekuly pfes stfed symetrie. Kazdému

atomu lezicimu na piimce prochazejici stiedem symetrie molekuly pak musi odpovidat ekvivalentni

atom na protilehlé stran¢, ktery je od stfedu stejné vzdalen (obr. 3.39). V nékterych molekulach je
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stied inverze, i, totozny s nékterym atomem 0

__Oo

(uhlik v ptipadé CO, a sira v molekule SF),

u jinych molekul lezi mezi jadry atomu

(naptiklad v molekule N;). Nékteré mole- 5075/_02 , 3 )v_04 ,
kuly, naptiklad tetraedrického uspotadani, $ 2

stfed inverze postradaji. Inverze je operace

blizka operaci C,. V nékterych ptipadech o) O
vsak vede provedeni téchto operaci k rozdil-

, , o Obrazek 3.39. Inverze molekuly SF¢ pies stied symetrie
nym vysledkam. yoteP Y

vvvvv

a D
" je rotace kolem nevlastni osy. Sklada
2 Cy 1 2 . 8 se z rotace molekuly o ur¢ity hel kolem
—_h .
e osy a nasledného zrcadleni v roviné kol-
A A
c

mé na rotacni osu. Prvkem symetrie je

zde nevlastni rota¢né reflexni osa, S,

odpovidajici kombinaci n-Cetné rotacni
Obrazek 3.40. Ctyf‘éetnz’l rotaéné-reflexni osa v molekule CH4 , . ,
osy a kolmé roviny zrcadleni.
Jako ilustraci 1ze vzit ¢tyfcetnou rotacné reflexni osu Sy molekuly CH,4 (obr. 3.40). V tomto piipadé se
operace sklada z rotace o 90° kolem osy pulici thly HCH a zrcadleni v roviné kolmé na rota¢ni osu.
Ptitom samotné prvky symetrie C, a oy, na molekule CHy aplikovat nelze.
Snadno 1ze odvodit, Ze aplikace osy S; je vlastné totozné s jednoduchym zrcadlenim v roviné

a proto se dava pfednost oznaceni oy,. Obdobné je osa S, shodnd s inverzi a byva oznacovéna i.

Operace rotacn¢ reflexnich os jsou ekvivalentni operacim rota¢n¢ inverznich os (otdceni kolem
osy kombinované s inverzi), i kdyz si vét§inou neodpovidaji v Cetnosti. Je proto rovnocenn¢, zda

zvolime osy rota¢n¢ reflexni nebo rotacné inverzni.

Pfi vyjadfovani symetrie utvarti se za symetrickou operaci povazuje také identita, E (1), coz

je prosté ponechani vychoziho stavu. Kazdy bod se pfi této operaci stdva svym obrazem.

Bodové grupy molekul

Symetrie prostorovych utvarli tvofenych souborem jader atomid urcuje bodovou symetrii
molekuly. Pfi operacich symetrie jsou pfitom zaménitelné pouze jadra atomti t€hoz prvku. Soucasné
se povazuji délky vazeb mezi atomy a vazebné ihly za neménné.

Vsechny molekuly a ionty maji jeden nebo vice prvki symetrie. Kdybychom analyzovali
symetrii vét§iho poctu redlnych molekul, zjistili bychom, Ze kombinace nalezenych prvki u jedno-
tlivych utvarti neni ndhodnd. UrcCité soubory prvki bodové symetrie se chovaji jako tzv. grupy,

pro které je charakteristické, ze kombinace jejich dvou prvkl (operaci symetrie) je také prvkem grupy.
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Tabulka 3.12. Hehled vyzna@&nych bodovych grup (v tabulce jsou uvedeny jendkteré prvky symetrie)

BG Prvky symetrie Tvar Priklady
C, E SiBrCIFI
C2 E| C2 H202

Cs E.0 NHF,

C2V E, CZ, ov, ov SOZCIZ, Hzo

Csy E, Cs, 30y NHs, PCk, POCL

Cov E, Cw, ... 00Oy CO, HCI, OCS

D2n E, Cz, (x,Y,2), NLOs. BoH
o(xy,yz, 2x), i

D3h E, Cs, 3C,, 30y, 304, S3 BF;, PCk

Dan E, C4, Cp, 2C3, 2C7,

i, S4, On, 20y, 20y XeFs, transM A4B;

R

DOOh E, Coo, ...000'\,,

H,, C =H
i Su. .. 0C, 2 CO, G=H,
Ty E, 3C,,4C3,604,4S CH,, SiCl,
On E,6C, 4C; 3Cy4, 4Ss, Sk

3S,, 1, 30n, 30y

K popisu symetrie molekul pak Ize vyuhibdovych grup symetrie Fi jejich urcovani se v praxi
¢asto vyuZiva analogie v symetrii molekuly s jinyitvary, jejichz bodova grupa je znamaeshé ur-
¢eni symetrie molekuly znamené vyhledat vSechnypjejky symetrie a porovnat je &ti, které jsou
charakteristické pro jednotlivé bodové grupy. LZgom vyuZit n&rtku nebo prostorového modelu.
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Ma-li molekula nagiklad pouze prvek identitu (n&Rlad tetraedricky usgadané molekuly CHBrCIF),
je nutné vyhledat bodovou grupu charakteristickouze jednim prvkem. Vzhledem k tomu, Ze jeden
prvek symetriee ma bodova grup&;, molekula CHBrCIF pdit k této bodove grup K trochu bohatsi
bodové grup pati molekula CHBrCI, kterd méa jako vSechny molekuly prvéla navic rovinu symetrie.
Tato molekula proto p#tke grug s prvkyE a o, kterd je oznéovanaCs. Tak Ize postupovat dale
pii pritazovani slozZifiSich molekul. NejdlezitejSi bodové grupy jsou uvedeny v tab. 3.12ed®, Ze
vycet prvki symetrie v této tabulce neni Uplny, je dostajepro gitazeni libovolné molekuly.
Z tabulky je ¥ejmé, Ze v dkterych gipadech C,) dochazi ke shadv ozna&eni pro symetrii a bodo-
vou grupu. Vyznam shodnych symbgé vSak nutné wthto gipadech vzdy rozliSovat.

Nekdy je vyhodné, kdyZ jsme schopni¢irbodovou grupu molekuly okaméit Linearni
molekuly se sedem symetrie (K CO,, HC=CH) pati do bodové grupP.,. V piipac, Ze linearni
molekuly sted symetrie postradaji (HCI, OCS, NNGjstusi k bodové grupC..,. Molekuly s tetra-
edrickym a oktaedrickym usp@danim maji vice nez jednu hlavni osu symetriejwyasi cetnosti.
Napriklad tetraedricka molekula GHinaétyii nerovnol¥zné osyCs, které prochazeji spojnici atarcH.
Vng¢jSi tvar tetraedru je charakteristicktyrmi a oktaedru osmi rovnostrannymi trojuhelniky.zRii
geometricky Utvar ikosaedr (bodova grupgn ktery je dilezity pro slodeniny boru a molekulu fulle-
renu Ceo), ma na povrchu 20 ploch tvaru rovnostrannéhaitreiniku.

Rozdleni molekul podle fislusnosti k bodovym grupam je velmi nerovriong. NejkEznegjsi
jsou nizkosymetrické bodové gru@; a Cs, grupy polarnich molekuC,, a Cs, a grupyTy a Oy,
s vysokou symetrii. Velky get linearnich molekul nalezi grup&Bi, a D., trigonalr® planarnich
(trojuhelnikové uspi@dani) a trigonakh bipyramidalnich molekul gripDsy, a étvercow planarnich
(étvercové uspkadani) molekul grupDyy,.

Zawrem je moznéici, Ze tidéni molekul na zakladbodovych grup je dalekorgsrEjSi nez
béZzr¢ pouzivané ozrieni tvafi molekul. Molekula nmiZze byt vol# nazvana oktaedrickou i wipadt,
Ze na dedovy atom je vazano Sesiznych skupin. K oktaedrické bodové géup; Ize vSak piradit
pouze tymolekuly,ve kterych vaze gdovy atom Sest identickych skupin.

Symetrie orbitald

Molekulové orbitaly dvouatomovych a linearnich patlymickych molekul, kteréifslusi
k bodové grup D.., jsou ozn&ovany g, 7 a pod. Tyto symboly popisuji symetrii orbitalzhledem
k rotaci kolem hlavni osy symetrie molekulyjgadré vzhledem k ose vazby. Orbitaty nermeni zna-
ménko amplitudy vinové funkceiptoeni o libovolny Uhel, orbitalyr zmEni znaménko po oteni o 180°.
Oznaovani orbitah podle jejich chovaniiprotaci mizeme rozgit a zobecnit i na nelinearni polyatomické
molekuly, kde musime uvazovat i dalsi operace syenatzavéest tim i nové symboly.

Ozn&eni o a 1 mizeme vztahnout i na orbitaly atomové. Wijad orbitalp, ma symetriio,
protozZe jeho fekryvem vznikaji MO téZze symetrie. Protd@idame v polyatomickych molekulacthip
fadit prisludné symetrické ozdeni i kombinaci jednotlivych atomovych orbiiadymetricky podob-
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nych atoni (nagiklad Ize utitou symetrii ozné&t kombinaci ti 1s orbitak téi atomi vodiku v NH).
To, Ze jsme schopniitlit jednotlivé orbitaly podle symetrie je velmildZité. Ke vzniku MO mohou
totiz prispivat pouze orbitaly atoinnebo kombinace orbital prostoro¢ podobr uspdadanych
atomi (tzv. symetricky adaptované linearni kombinacedizapokladu, Ze maji stejnou symetrii.

K ozna&ovani symetrie orbité| které odrazi jejich chovanfimplikaci vSech operaci symetrie
dané grupy jsou vyuZivangabulky charaktera grup. Data €iselné udaje) pro tyto tabulky jsou
ziskavana za vyuZiti postugeorie grup. Vyznam tabulky charakidee ukazat naifkladu bodové

grupyCs, (tab. 3.13).

Tabulka 3.13. Tabulka charakteni bodové grupyCs,

E 2C; 30,
Ay 1 1 1 z, X2+y?, 72
A, 1 1 -1
E 2 -1 0 &Y), =y xy), (xzy2)

Hlavy sloup@ v tabulce ozn&uji operace symetrie grupy. \fipads, Ze jde o &kolik operaci
stejného druhu (v bodové gru@;, dwé trojcetné roténi osy), jsou zahrnuty do jednoho sloupc€4R
Jednotlivéradky gredstavuiji tzvreprezentace t.j. zakladni symetrické typy (obdobag, n), které se
vyskytuji v kterékoliv molekule dané bodové gru@ymetrické typy jsou oziavany velkymi latin-
skymi pismeny 4, B, E apod.) na rozdil od ozt«ani orbital stejné symetrie, u kterych pouzivame
pismena malda( b, e). Symboly symetrickych tylpa orbitafi jsou doplgny dalSimi indexy, které
charakterizuji jejich chovanii¢i vyznamnym prvkm symetrie (viz tab. 3.14).

Tabulka 3.14. Ozn&ovani symetrickych typi

Symbol Charakteristika Charakter y
A symetricky Xx(C) = +1
velké pismeno \iici rotaci o Uhel 2/n kolem hlavni osy
B antisymetricky Xx(C) = -1
' symetricky x(on) = +1
horni index Vici gy,
"' antisymetricky Xx(oy) = -1
1 symetricky Xx() = +1
1. dolni index il oy,
2 antisymetricky x(@) = -1
g symetricky x(i) = +1
2. dolIni index Vici |
u antisymetricky x@i) = -1

112



Ke kazdému symetrickému typu jsou v praééti tabulky pirazeny pislusné atomové orbi-
taly, které jsou vyzngeny kombinaci pismen charakterizujicich jejich GBlelastnosti. Pak orbital,
je ozna&en xy, orbital s trochu neobvykle?+y2. Zavorky znamenaji, Ze dvojice uvedenych orbital
musi byt uvaZovana spél jako par.Ciselné Gdaje (tzwcharaktery, x) ve stedu tabulky nam pak
udavaiji, jak se orbitaly, skupiny orbitialptip. jakékoliv geometrické Utvary daného typu syieetr
chovaji i provadni jednotlivych operaci symetri€iselné hodnoty +1, —1 nebo 8tpm znamenaj:

charakter ¥  vyznam

+1 orbital se nesmi
-1 orbital ini znaménko
0 orbital podléha slo&Eim znménam

Udaje ve sloupci identiti urcuji degeneraci orbital V molekule se symetrits, jsou orbitaly
se symetria; aa, nedegenerované, protoZze maji charajterl. Dvakrat degenerovany par orbital
oznaenye ma charakteyy = 2. Orbitaly s vy35i degeneraci, tifad tikrat degenerované orbitaly,
které oznaujemet, v molekule o symetriCs, nejsou pitomny.

Ciselné Udaje vadach pislusejicich degenerovanym orbital (ozn&eny e nebot) jsou sou-
¢tem charaktétr, které popisuji chovani jednotlivych orbitallestliZze jeden z dvakrat degenerovaného
paru orbitah zastava po provedeni operace n&xn a druhy mini znaménko, pak vysledny charakter
je x=(+1)+ (-1) = 0. Z toho jefejmé, pr@ prvni sloupec tabulky duje degeneraci orbital
V ptipact operace symetrie identity je charakter kazdéhdtadub+1. Proto nedegenerované orbitaly
maji vysledny charakter 1, degenerované orbitakyhmainotu charakteru 2 a vySSi.

Konstrukce molekulovych orbitala za vyuZiti teorie grup

Jak jiz bylo uvedeno, MO mohou byt vyteay gekryvem AO nebo ffekryvem symetricky
adaptovanych linearnich kombinaci atomovych orbittbjné symetrie. Proto ibe v linearnich
molekulach dochazet Kekryvus ap, orbitalu, protoZze oba maji symetdi Naopak pekryv orbitat
s apy S rozdilnou symetrii je néiinny. Obdobg Ize postupovat vifpadct nelinearni molekuly Nk
ktera nalezi do bodové grups,. V této molekule jsou atomy vodiku rozndisg shodi s atomy
molekuly H; s trojuhelnikovym usgddanim. Z jejich orbitél1s Ize vytvdit linearni kombinacig

@ = @gs(A) + @s(B) + @s(C), (3.23)
jejiz tvar je shodny s MQo na obr. 3.17. Aplikujeme-li na kombinagi prvky symetrie bodové

grupyCa,, zjistime, Ze nedochazi k Zzadnéemha vSechny charaktery nabyvaji hodnot 1

E 2C; 3o,

1 1 1
Z tabulky 3.13 Ize Wist, Zeg pati k symetriiA; a gispiva v molekule Nkl ke vzniku orbitalua;.
Stejnou symetrii maji v dané bodové gfupbitaly dusikwes a2p,. Linearni kombinaciéthto atomo-
vych orbitali a kombinacen |ze odvodit i MO, které ozn&ime podle rostouci enerdie;, 2a; a3a;.
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Dal3i linearni kombinacéitatomovych orbita vodiku ¢ a ¢

32y svymi tvary odpovidaji Mo a 30 na obr. 3.17. Porovnanim s ta-
bulkami symetricky adaptovanych orbitaim Ize grisoudit symetriie.
26 Mohou proto vytvéet prekryvem s2p, a 2p, orbitaly dusiku dvakrat

degenerovany vazebn$e) a protivazebnyZe) molekulovy orbital.
) Analyza symetrie MO vSak nevypovid4 o jejich eniergi
a . - . . . .
l - s vyjimkou jejich degenerace. &mi energii MO viceatomovych
volny pér elektrofi . , . PR , . - s vio
le nelinearnich molekul je zalezitosti kvantomechanickych vypsia
A A
nebo experimentélnich studii. Z analogie s orbitApujadernych

s s

4
I

—— Energie——

v v

tal a; s vysokym zastoupenim nizko leziciho orbitalu atatasiku.
Tl 1a, Jemu odpovidajici protivazebny orbigal, bude mit energii nejvyssi.
Zbyvajici orbitaly molekuly jsou pak umésty zpisobem, ktery je

Obrazek 3.41. Diagram energii mo- yveden na obrazku 3.41.
lekulovych orbital molekuly NH3

Polarni molekuly

V molekule sloZzené ze dvou atdre rozdilnou elektronegativitougwvlada na jednom atomu
kladny a na druhém zaporny naboj. Vytvae takdipdl, ktery je charakteristicky prpolarni
molekuly. RozloZeni naboje v molekule lze vyf&dpomoci n&fitelné vektorové vetiny,
tzv. elektrického dipdlového momenty d. Je-li vzdalenost dvou ste&jrvelkych bodovych nabbj
atomi opaného znaménka@ a —Q rovnal, ma molekula dip6lovy moment

d=0Q (3.24)

Dip6lovy moment je velmi @lezitym fyzikalnim parametrem, ktery odrazi strulgtunolekuly.
Vyjadiuje se v jednotkach ®n nebo v nasobcich jednotky zvané debye (symbolHg)znalosti
mezijaderné vzdalenosti dvou atbrize pro kazdou polarni molekulu vyfitat dip6lovy moment,
ktery odpovida hypotetick&iété iontové) vazh. Ponér nangieného dipéloveho momentu a dipolu
vypoiteného pro iontovou vazbu je roven iontovému charakvazby.

V pripadt polyatomickych molekul je dip6lovy moment déektorovym sou‘tem dipdlovych
momenti v3ech vazeb v molekule a odrdzZi nejen polaritagdivych vazeb, ale i jejich prostorové
uspdadani. B provedeni libovolné operace symetrie se nesmininsmer ani velikost dipélového
momentu. Lze proto nalézikteré operace symetrie, které Wiji dipdlovy moment v molekule
nebo zakazuji jehofftomnost v witych snérech.

Polarni molekula fedevSim nerize mit sted symetrie. Inverzetedpoklada, Zze molekula ma
naboj rovnonirné rozprosten ve vdech dvojicich badkteré jsou symetrickéigs jeji sted. V polar-
nich molekulach dale neibe leZet vektor dipélového momentu vessmkolmém na jakoukoli rovinu
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symetrie nebo rota¢ni osu. Dip6l kolmy na rovinu symetrie by vyzadoval stejné velké a opacné naboje
na kazdé stran¢ roviny. V tomto pfipadé ale zrcadleni jiz nemize byt operaci symetrie molekuly.
Vztah mezi polaritou molekuly a jeji symetrii 1ze shrnout do nasledujicich bodii:

1. molekula nemuze byt polarni, jestlize ma stfed symetrie

2. molekula nemtze mit dipélovy moment kolmy na libovolnou rovinu nebo osu symetrie.
Nékteré kombinace prvkl symetrie a tim 1 pfislusné grupy vylucuji pfitomnost dipélového momentu
ve vSech smérech molekuly. Molekuly nemohou byt polarni, jestlize pfislusi k nasledujicim bodovym
grupam:

1. v8echny bodové grupy, které obsahuji inverzi

2. vsechny bodové grupy D (D,, Dy a D,q)

3. kubické grupy (7, O), ikosaedrické grupy (/) a jejich modifikace

Zaveéry o polarité molekul odvozené z jejich symetrie potvrzuji hodnoty jejich dipélovych

momentt, uvedené v tabulce 3.15.

Tabulka 3.15. Dipélové momenty d nékterych

molekul (v jednotkach D; 1D = 3,34 10 C-m) y
molekula d Molekula d [ [

HF 1,82 H, 0
HCI 1,08 CO, 0 / 1 \ / N \
HBr | 082 | CS, 0 I !
HI 0,44 CH,4 0 H i F F
NH; 1,34 LiH 5,88 i F
NF; 0,23 KF 8,60 Obrizek 3.42.
BO | 1w | K [Ioa | e

vvvvvv

Piikladem mohou byt pyramidéalni molekuly NH; a NF;. Pfestoze molekula NF; mé oproti NH; mensi
vazebné thly a vétsi polaritu vazeb, jeji celkovy dipélovy moment je vyrazné nizsi. To zpilisobuje
relativné velky dipélovy moment volného elektronového paru na atomu dusiku, ktery v piipadé
molekuly NH; zvysuje celkovy dip6l tii N—H vazeb (obr. 3.42). V molekule NF; dipélovy moment

volnych elektrontl piisobi proti celkovému dipolu vazeb N—F a vyrazné ho snizuje.

Vysoky dipolovy moment molekul LiH, KF a KI je zplisoben vyrazné iontovou vazbou
v téchto slouceninach. Hodnotu dipolového momentu, ktera by odpovidala tiplnému pifenosu elektronu

na jeden atom, tzn. ¢isté iontové vazbé, vSak u zadné molekuly ocekavat nemtizeme.
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Chiralni molekuly

Molekuly, které nejsou ztotoznitelné se svymi zrcadlovymi obrazy (jsou vii¢i svym zrcadlovym
obraziim ve vztahu jako prava a leva ruka), oznacujeme jako chiralni. Chiralni molekuly a jejich
zrcadlové obrazy jsou nazyvany optickymi antipody (enantiomery), protoze se odliSuji svym optic-
kym chovanim vici roviné polarizovaného svétla (t.j. svétla, jehoz paprsky kmitaji v jedné roving).

Jeden i druhy antipod otaceji rovinu polarizovaného svétla o stejny tihel, kazdy vsak v opa¢ném sméru.

Optické antipody se vyskytuji tam, kde molekuly jevi nedostatek soumérnosti. Z hlediska
symetrie chiralni molekuly nemohou mit nevlastni rota¢ni osu S, a proto nemohou nélezet k bodovym
grupam, které tento prvek symetrie zahrnuji. Prvek S, je pfitom pfitomen v grupach D,;, D,q a kubic-
kych bodovych grupach (7, O). Chiralitu naptiklad nelze pozorovat u tetraedrickych molekul (CHy),
které patii do bodové grupy 74. Molekula CHCIFBr vykazuje optickou aktivitu z toho divodu, Ze
nalezi k bodové grupé C,, pfestoze jeji tvar odvozujeme od tetraedrického uspotadani. Zde je dilezité
pripomenout, ze prvky S, jsou nékdy pfitomny skryté (rovina zrcadleni je vlastn¢ osa S; a stfed

symetrie osa S3).

3. 7. Iontova vazba

Iontova vazba je extrémnim pifipadem polarni kovalentni vazby. Interakce atom@ o velmi roz-
dilné elektronegativit¢ vede k vyrazné asymetrickému prostorovému rozmisténi vazebnych elektrond.
Na atomech se vytvari elektrické ndboje, jejichz vzajemné elektrostatické ptisobeni vede k vazebné
interakci. Pro pfibliznou piedstavu se uvadi, ze iontovd vazba existuje mezi atomy, jejichz elektro-
negativity se li§i alespoii o 1,7. Tato hodnota odpovida asi 50% iontovému charakteru vazby. Pfechod
od kovalentni vazby k iontové je vSak plynuly, a napfiklad ani ve fluoridu lithném neni vazba Cisté
iontova. Jeji iontovy charakter Cini asi 84 %. Proto je iontovy model popisu vazby ve slouceninach tim
vlastnosti iontovych sloucenin jsou tak vyrazné ovlivnény Castecnou kovalenci, Ze je nelze plné

objasnit iontovym modelem slouceniny.

3.7. 1. Energetické zmeny pri vzniku iontovych krystalu

Zékladni predstavou vzniku iontové vazby je pienos elektronti z jednoho atomu na druhy.
Atomy se pfitom méni v kationty (v pfipad¢ ztraty jednoho ¢i vice elektronil) nebo anionty (v ptipadé
pfijeti jednoho ¢i vice elektronil). Ztratu elektronti oznacujeme jako oxidaci, pfijeti elektront

predstavuje redukei prvku. Uvedeny proces lze ukazat na reakci kovového sodiku s plynnym chlorem
— + — —_
Na- + <Cll —> Na + [|CI|]
[Ne]3s' [Ne]3s?3p°  [Ne] [Ar]
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Je vidét, ze vznikajici ionty maji elektronovou konfiguraci vzacnych plynd. Pro uvedenou reakci Ize
vyslednou energetickou zménu ziskat porovnanim 1. ionizacni energie atomu sodiku (5,14 eV =
496 kJ-mol ™) a elektronové afinity atomu chloru (3,62 eV = 349 kJ-mol ). Zatimco ionizace je zde
proces, pii kterém je nutné energii dodat, zachyceni elektronu chlorem je proces exotermicky.
Budeme-li pfenos elektronu z jednoho atomu na druhy povazovat za jediny proces, pak pifeneseni
elektronu z Na(s) na atom Cl(g) vyzaduje 496 —349 kJ = 147 kJ a proces bude, jako ve vé&tSing

obdobnych piipadd, endotermni.

Mrizkova energie

Hlavni pficina stability iontovych sloucenin spociva ve vza-
jemném piitahovani iontll s opacnymi naboji. lonty se totiz sdruzuji
do pravidelnych prostorovych struktur, tzv. iontovych krystali.
Elektrostaticky charakter interakce mezi ionty je pfi¢inou toho, Ze

vazby nemaji vyrazné smérové vlastnosti. Elektrostaticka sila pti-

sobici mezi ionty nezavisi na jejich vzajemné orientaci, dulezité
jsou pouze vzdalenosti mezi nimi. Proto kazd4 dvojice jonti Na® ~ OPrdzek3.43.  Asociace iontd v krystalu
a Cl” predstavuje elektricky dipo6l, ktery silové ptisobi na dalsi ionty a ,,molekula® se rozrusta. Vznikaji
utvary znazornéné na obr. 3.33. Mirou stability iontovych krystalti je miiZkova (miiZova) energie.
Predstavuje energii nutnou k Uplnému rozdéléni 1 molu pevné iontové slouceniny na ionty v plynném

stavu, které mezi sebou jiz neinteraguji. V pfipadé¢ chloridu sodného jde o proces
NaCl(s) —— Na'(g) + Cl (g)
kterému piislusi mifzkova energie 788 kJ-mol . Hodnoty miizkovych energii nékterych dalsich iontovych

sloucenin, které 1ze ziskat pouze vypoctem za vyuziti tzv. Bornova — Haberova cyklu uvadi tab. 3.16.

Tabulka 3.16. Mf¥iZkova energie nékterych iontovych slougenin (v kJ - mol™)

sloucenina mriZkova energie sloucenina mriZzkova energie
LiF 1024 KF 815
Lil 744 KBr 682
NaF 911 KI 641
NaCl 788 MgF 2910
Nal 693 MgO 3938

Vsechny miizkové energie maji vysoké kladné hodnoty, které ukazuji, Zze v iontovych krystalech jsou
ionty mezi sebou piitahovany velmi siln€. Energie odpovidajici témto interakcim vyrazné prevysuje en-
dotermni proces vzniku iontl, popsany na zaklad¢€ porovnani ionizacnich energii a elektronovych afinit.
Silné interakce zpUsobuji, ze iontové slouceniny jsou za laboratorni teploty vétsSinou tvrdé, tuhé latky

s vysokymi body tani a varu.
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3.7.2. Elektronové konfigurace iontu

Z analyzy energetickych pomérii pfi vzniku iontovych sloucenin lze odvodit, pro¢ ma mnoho
atomi pfi tvorbé iontl snahu dosahnout elektronové konfigurace vzacného plynu. V piipadé kovil
nejsou energie nutné k dosazeni prazdné valencni vrstvy uvolnénim elektroni pfili§ velké a mohou byt
kompenzovany mfizkovymi energiemi. Hodnoty miizkovych energii vSak jizZ nejsou dostatecné
ke kompenzaci energie nutné k odtrzeni nevalenénich elektrond. Proto na rozdil od kationt Na" nena-
1ézame v iontovych sloudeninach kationty Na**. P¥i vzniku anionti je pfijeti elektrontl exotermni nebo
slabé endotermni proces, pokud jsou elektrony ptijimany do valencni vrstvy. Ptijeti elektronti do vyssi

nez valenéni vrstvy jiz neni energeticky vyhodné a neuplatiiuje se.

Elektronové konfigurace ionti prvki d bloku predstavuji zvlastni ptipad. Mrizkové energie jsou
ve vétsing pripadi dostacujici jen ke kompenzaci energie nutné k odtrzeni maximalné tfi elektrond.
Proto nachazime Casto kationty téchto prvki s naboji 1+, 2+ nebo 3+ a jejich elektronové konfigurace
neodpovidaji vzacnému plynu.

Stabilni elektronové konfigurace, jejichz dosazenim vznikaji stabilni ionty s minimalni energii

a obtizné podléhajici dal§imu pterozdéleni elektronli mezi atomy, 1ze shrnout do nasledujiciho prehledu:
1. konfigurace vzacnych plynti 1s2 nebo ns?np® (konfigurace oktetu)
2. konfigurace tzv. pseudovzacného plynu ns?np® nd™
3. konfigurace inertniho elektronového paru ns?np®nd™®(n+1)s?
4. nepravidelné konfigurace (ionty pfechodnych a vnitin€ prechodnych prvki s netiplné obsa-

zenymi orbitaly d eventuelné f).

3.7. 3. Stabilita a polarizace iontu

Pti elektrostatickém pfitahovani opa¢né nabitych iontl dochazi k Casteénému piekryvu
valencnich elektronil a tim i ke vzniku urcitého podilu kovalentni vazby. Tento jev je zavisly na pola-
rizaénich schopnostech iontll nebo na jejich polarizovatelnosti. Polarizacni piisobeni, t.j. schopnost
deformovat elektronovy obal nejblizSich iontdl, se projevuje pfedevSim u kationtl. Roste s jejich
nabojem a zmenS$ujici se velikosti. Anionty se naopak vyznacuji vysSi polarizovatelnosti, ktera
vzrista s jejich nabojem a velikosti. Vzrist polariza¢nich schopnosti a polarizovatelnosti pfitom vede
ke vzrtustu kovalentniho podilu vazeb. Slouceniny lithia, beryllia a boru proto maji vys$si kovalentni
prispévky vazeb, nez obdobné slouceniny prvkia stojicich ve skupinach pod nimi. V pfipadé aniontd
maji fluoridy iontovéjsi charakter vazeb nez ostatni halogenidy a oxidy maji iontovéjsi vazby nez sul-
fidy a selenidy. Obecné lze fici, Ze polarizace iontdl je mald a vazba je vice iontova v ptipadech, kdy
kation ma malou polarizacni schopnost a anion malou polarizovatelnost, t.j. v pfipadé velkych kationt
s malym nabojem a malych aniontli s malym nabojem. Uvedené zavéry jsou upravenou formou

tzv. Fajansovych pravidel.
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3. 8. Mezimolekulové interakce

V ptedchozich kapitolach jsme popsali vazebné interakce mezi atomy, které vedou ke vzniku
molekul. Vzniklé molekuly vSak nejsou zcela inertni utvary. Pfikladem mutze byt voda, kterou
nachazime jako vodni paru, kapalinu a v pevném stavu jako led. Ve vSech skupenstvich ma uvedena
sloucenina stejné chemické vlastnosti, vyrazné se vsak lisi ve vlastnostech fyzikélnich. Jedna a tataz
sloucenina se mize vyskytovat v riznych skupenskych stavech proto, ze kovalentni molekuly pfi pii-
bliZzeni plisobi na sebe pritazlivymi silami. Tyto sily jsou relativné slabé, nedosahuji ve vétsiné piipada
15% pevnosti kovalentnich a iontovych vazeb, ale jsou dostacujici ke sdruzeni molekul do kapalného,
pfipadné tuhého skupenstvi. Velky rozdil mezi energiemi, které jsou nutné k pfekonani mezimoleku-
larnich sil (pfevedeni 1 molu HCI do plynného skupenstvi vyzaduje 16 kJ) a rozstépeni kovalentnich
vazeb (vazebna energie 1 molu HCI je 431 kJ) zplsobuje, ze pii skupenskych zménach nedochdzi

k zadnym zménam vazebnych pomérti v molekulach.

Sila mezimolekulovych interakci se vSak vyrazn€ projevuje v nékterych vlastnostech kapalin
a tuhych latek. Pfekonavani siln¢jSich mezimolekulovych interakci pii skupenskych piechodech prede-
v$im zplisobuje zvySeni teplot varu a tani latek. Nejslabsi mezimolekulovou interakci na druhé strané

vvvvv

je blizka absolutni nule.

Vsechny typy mezimolekulovych interakci jsou prevazné elektrostatického charakteru a Ize je

rozdélit na van der Waalsovy sily a vodikové miustky (vazby).

3.8. 1. Van der Waalsovy sily

Sily van der Waalsovy jsou tvofeny pfispévky trojiho druhu: coulombickymi, indukénimi
a disperznimi silami. Existenci n€kterého z uvedenych pfispévki musime uvazovat pti vzajemném

priblizeni jakychkoli dvou atomovych uskupeni.

Coulombické (orientacni) sily mezi
atomovymi utvary, které maji permanentni

elelaricky dipél (viz kap. 3.6.2) jsou Sistt = & % DD »

elektrostatického charakteru a zptsobuji, Ze @
se stejné nabité konce molekul odpuzuji Obrizek 3.44. Orientaéni interakce permanentnich dipoli

a opacn¢ nabité pritahuji. Molekuly proto

zaujimaji vzdjemné polohy (viz obrazek 3.44), pfi nichz celkova energie souboru molekul klesa.
V kapalinach vSak dochazi vlivem tepelného pohybu k neustalému porusovani vzniklych konfiguraci
a k ustaveni urcité rovnovahy. Porovname-li rizné kapaliny snadno zjistime, ze pro molekuly
priblizn¢ stejné hmotnosti a velikosti se mezimolekulové interakce coulombického charakteru zvysuji

s ristem polarity molekul (velikosti dipélového momentu).
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Pisobeni molekuly s permanentnim dip6élem na jinou molekulu vyvolava deformaci jejiho
elektronového obalu a vznik indukovaného dipélového momentu. Deformace je pfitom zavisla
na polarizovatelnosti molekul, ktera roste se zvétSujici se vzdalenosti valencnich elektronti od jader
atomd, pfipadné s rostouci delokalizaci elektrond. Indukéni sily zesiluji dipol-dipolové puisobeni
(pokud interaguji dva a vice permanentnich dipol) nebo dipdl-molekulové interakce (pokud jedna

z Castic permanentni dipdl nema), nejsou vsak prilis velké.

Jiné vysvétleni je nutné
elektrostaticka

- pitazlivost =~ _ hledat pro interakce mezi ne-
I/'e" R B 1/', ¢ \\‘ polarnimi molekulami, které
! @ z ::; JL _'\‘ e_@ h nemaji permanentni dipolovy
\\\ e o . / moment. Jako ptiklad lze zvolit

atom Felia 1 atom helia 2 atomy helia. Primérné roz-

@ misténi elektrontt okolo jejich
Obrizek 3.45. Vznik okamZitého dipélu mezi dvéma atomy helia jader je sféricky symetrické,
Atomy jsou nepolarni bez dipdlovych momentd. Okamzité rozdé€leni elektronové hustoty se vSak
s casem meéni. Pravdépodobnost vyskytu elektronti mtize byt v urCité oblasti atomti doCasn¢ zvySena
a atom tak ziskdvd okamzity prechodny dipélovy moment, ktery miize deformovat rozdéleni
elektronti a indukovat tak obdobny dip6l na nejbliz§im atomu (obr. 3.45). Elektrostatické pritahovani
takto vytvorenych okamzitych dipoli je oznaCovano jako Londonovy disperzni sily. Disperzni sily

plsobi pouze v pfi malych meziatomovych vzdalenostech a jsou tim vétsi, ¢im polarizovatelnéjsi jsou

zucastnéné molekuly.

V reélnych molekulach s perma- 200 o AT,
nentnim dipolem se uplatiuji vSechny 100l
druhy van der Waalsovych sil. U mole- o
kul nepoléarnich se mohou uplatiiovat 3‘*} 0r
pouze Londonovy disperzni sily. T 100}
Z porovnani interak¢nich ptispévki ? -200}
v mnoha kapalnych a tuhych latkach =273F  He® . ) ) ,

vyplyva, ze disperzni sily tvoii ve vét- 3 4 S 6
MX awr o 1e . . ivr xs = n

Sin¢ piipadl nejvyznamnéjsi ¢ast van

Obriazek 3.46. Zavislost bodu varu nékterych tékavych litek na hlavnim

der Waalsovych sil. Celkové energie 99 oSt o
kvantovém c¢isle valen¢ni sféry vnéjSiho atomu molekuly

van der Waalsovych interakci dvojic

atomil nabyvaji v priméru asi stokrat niz§i hodnoty nez bézné kovalentni vazby. Teploty varu
nékterych sloucenin, ve kterych se uplatiiuji pouze disperzni sily, jsou uvedeny na obrazku 3.46.
Ve vsech piipadech stoupaji s rostoucim hlavnim kvantovym c¢islem valencni vrstvy vnéjsich atomd,
t.j. s rostouci velikosti i hmotnosti molekul a tim i1 naristem polarizovatelnosti. To plati i o teplotach
varu vzacnych plynd, které tvofi mez, pod kterou nemohou teploty varu ostatnich latek s piiblizné

stejnou hmotnosti klesnout.
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3. 8. 2. Vodikova vazba

Atom vodiku s jednim elektronem na orbitalu 1s vytvaii vétSinou jednu kovalentni vazbu a je
vzdy vazan na konci molekul. V nekterych pripadech vSak atom vodiku nachazime mezi dvojici jinych
atomi, kde plni tlohu mustku. Atomy propojené¢ miistkem mohou byt atomy téhoz prvku nebo prvki
rozdilnych. V pfipad€, Ze mustek spojuje atomy téze molekuly, jde o vazbu intrameolekularni,

pii spojeni dvou molekul oznacujeme vodikovy mustek za intermolekularni.

Pro vznik vodikové vazby je dulezité, ze vodik jako jediny prvek neobsahuje zadné vnitini
nevalen¢ni elektrony. Pfi jeho kovalentni vazbé se siln¢ elektronegativnim partnerem dochézi
k odhaleni vodikového jadra. Vznikly kladny naboj mtize poutat nevazebné elektronové pary okolnich,
predevsim elektronegativnich atomti. Vazba tak ma vyrazné elektrostaticky charakter a je obdobou
van der Waalsovych dipo6l-dipolovych interakci, uplatiuji se ¢aste¢né i disperzni sily. Nezanedbatelny
je vsak i kovalentni piispévek, ktery vyplyva z pretazeni nevazebného elektronového paru elektro-

negativniho atomu do blizkosti vodikového jadra.
Ptestoze jsou vodikové vazby vyrazné slabsi nez bézné kovalentni vazby (tab. 3.16), znac¢né
ovliviiuji vlastnosti fady sloucenin prvkl druhé periody, véetné jejich hustoty, viskozity, tenze pary

a teplot tani a varu.

Tabulka 3.17. Porovnani energii vodikovych vazeb X — H - Y s energiemi odpovidajicich kovalentnich vazeb

X — H (energie uvedeny v kJ - mol™)

vodikova vazba energie vazby kovalentni vazba energie vazby
HS-H - SH, 7 S—-H 363
H,N-H - NH; 17 N-H 386
HO-H--- OH, 22 O-H 464
F-H--F-H 29 F-H 565
HO-H--CI" 55 Cl-H 428
F--H-F 165 F-H 565

Jestlize je vodikova vazba vysledkem elektrostatické interakce mezi X—H dipdlem a neva-
zebnym elektronovym parem na sousednim atomu Y, pak se energie vodikové vazby zvysuje riistem
dipélového momentu X —H. Pii stejném okrajovém atomu Y energie vodikové vazby vzriistd v fadé

Cl-H+Y < N-H+Y < O-H-+Y < F-H-Y

Posuzujeme-li donorovy atom Y, nejsilnéjsi vodikové interakce nachazime u malych atomd, jejichz

volné elektronové pary se mohou soustedit do malého prostoru ve sméru vodikové vazby, predevsim

Tvvr

novou dvojici a je nejlep§$im donorem. Proto sila vodikové vazby roste v potadi

X-H-+F < X-H-0 < X-H-N
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Jsou-li atomy X a Y stejné, Ize nalézt potadi energii

N-H-N < O-H--O < F-H--F

V piipadé, Ze atom Y nese zaporny naboj, elektronovy par je schopny zvlasté silné vodikové

vazby. Nejsilngjsi vodikovou vazbu proto nalézame v aniontu F—H --- F~.

Za délku vodikové vazby povazujeme mezijadernou
vzdalenost obou okrajovych atomt. V piipadé vodikové vaz-
by X—H Y pfedstavuje jeji délku vzdalenost atomit X -Y,
ktera se pohybuje v rozmezi 226 pm (v aniontu FHF")
az 320 pm u velmi slabych vodikovych vazeb. Atom vodiku
pfitom v pfipadé slabych vazeb neni umistén ve stfedu
vzdalenosti tézSich atomt, a to ani tehdy, kdyZ jsou stejné.
V ptipadé silnych vodikovych vazeb ve stfedu vzdalenosti
okrajovych atomii umistén byt mize. Tak je tomu
u aniontu [FHF] ", kde vzdalenost F —F (226 pm) je proka-
zatelné mensi nez soucet van der Waalsovych polomért
atomi fluoru (2 - 135 pm = 270 pm). Kfivka potencialni
energie silnych vodikovych vazeb ma jen jedno minimum,

slabé vodikové vazby pak maji minima dvé (obr. 3.47).
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Obriazek 3.47. Zmény potencidlni energie
s umisténim protonu ve slabych (a) a silnych (b)
vodikovych vazbach (vzdalenosti uvedeny v pm)

Prechody protonl mezi obéma minimy v dusledku tzv. tunelovani protond jsou pfi¢inou zajimavych

fyzikalnich vlastnosti sloucenin s vodikovymi vazbami.
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Obrazek 3.48. Tékavost nékterych binarnich hydridid. ZvySeni bodu varu
v diisledku pritomnosti vodikové vazby je vyznaceno Sipkami

Ptitomnost vodikovych vazeb
vyrazné ovliviuje fyzikalni a chemické
vlastnosti latek. Slouceniny s vodiko-
vou vazbou maji proti podobnym slou-
¢eninam, u nichz k tvorbé vodikovych
mustkt nedochazi, vyssi teploty varu
a tani, vétsi vyparnd tepla, vétsi visko-
zitu a fadu dalSich odlisnych vlastnosti.
Teploty varu hydrida prvki 2. periody
jsou znazornény na obrazku 3.48.
Pravidelny vzriist bodd varu ve shod¢
s rostouci polarizovatelnosti a hmotnosti
molekul vidime pouze u fady CH,4, SiHy,
GeH,4 a SnHy. V ostatnich fadach hydri-

di je obdobny trend poruSen anomalné

vysokymi teplotami u H,O, HF a NH; a pon€kud vys§imi i u HCl a H,S. ZvySeni teploty varu je zde

pfimo umérné pevnosti vodikové vazby.
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V ptipad¢ vody jsou vodikové vazby (vazebné
energie asi 20 kJ-mol ') pfi¢inou daldich mimo#adnych
vlastnosti, naptiklad dobré tepelné vodivost a velkého
povrchového napéti, vyznamnych pro obéh vody na Zemi
a vubec pro existenci zivota. Ve struktuie ledu ma
kazdy atom kysliku ve svém okoli ¢tvefici dalSich
kyslikovych atomil ve zcela pravidelném tetraedrickém
usporadani (obr. 3.49). Spojeni kyslikovych atoma je
zprostiedkovano vodikovymi mustky. Kazdy kyslikovy
atom ma dva ze Ctyf jej obklopujicich atomt vodiku
ve vzdalenosti 100 pm (kovalentni vazba), zbylé ve vzda-
lenosti 176 pm (vodikova vazba). Na obrazku 3.49 je
dale vidét, jak velké dutiny se ve struktufe ledu vyskytuji.

Obrizek 3.49. Struktura ledu. Carkované jsou
vyznaceny vodikové vazby mezi molekulami vody

Led ma proto na pevnou latku velmi malou hustotu, mensi nez kapalna voda.
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4. Struktura pevnych latek

Krystalografie a krystalochemie jsou dva obory, které jsou zaméfeny na studium zakonitosti
stavby pevnych krystalickych latek. V této kapitole bude pozornost vénovana zakladnim aspektim
symetrie vnéjsiho tvaru krystaltl, jejich vnitini struktury a faktoriim, které rozhoduji o usporadani
stavebnich castic v krystalickych slouc¢eninach. V soucasné dobé je znacné rozvinuto strukturni
studium latek, které umoziiuje kvantitativni popis vzajemnych poloh atomti a molekul. Pro uzivatele
vysledkd strukturni analyzy, predevS§im rentgenostrukturniho studia, je nutné vysledkim porozumét.
To mimo jiné znamend znat mimo zadkladni zakonitosti stavby pevnych latek i krystalografickou
symboliku, dokazat z dat sestavit modely prostorového uspofadani atomti a pochopit symetrii tohoto

usporadani. Na tyto aspekty bude proto zaméfena prvni ¢ast kapitoly.

V krystalochemické ¢asti bude pozornost vénovana hledani parametri, které rozhoduji o zpu-
sobu uspofadani stavebnich ¢astic. Pozname, ze dilezitou roli zde hraji smérové vlastnosti pfitomnych
vazeb, stejné jako velikosti stavebnich Castic a energetické poméry, které vznik krystalti doprovazeji.
Kapitola zahrnuje i charakteristiku fady strukturnich typd sloucenin, které jsou pfedstaviteli vSech

latek se stejnym rozlozenim stavebnich ¢astic v zékladnich bunikach krystali.

4. 1. Symetrie krystalu

Seskupeni molekul (atomt, iontll) v pevné fazi mize byt nahodilé, nebo uspoiadané. Prvni
ptipad odpovida amorfnimu stavu, strukturné obdobnému se stavem kapalnym. Piikladem amorfnich
latek jsou skla nebo velmi rychle ochlazené kovové taveniny — kovova skla. Neuspotadanost atomu
muze byt naptiklad pfi¢inou pevnosti a houzevnatosti téchto latek. Mezi typické vlastnosti amorfnich
latek dale patii izotropie fyzikalnich a chemickych vlastnosti a nejednoznacna teplota tani. Zatimco
krystalicka pevnd latka prechdzi do kapalného skupenstvi v rozmezi zlomku stupné, amorfni latky

nejprve pozvolna méknou a pak se méni v hustou kapalinu.

Na pfechodu mezi amorfnim a krystalickym stavem jsou latky, které mohou existovat
v CasteCné usporadaném — mezomorfnim stavu. Patii mezi né¢ mimo polymert také kapalné krystaly,
v nichz pohyb molekul neni nahodily. Pohybuji se vii¢i sobé snadno bud’ v ur¢itém sméru nebo roviné.

Maji omezeny teplotni interval existence, nad nim ,,taji* na izotropni kapalinu a pod nim krystaluji.

Nejvyznamnéjsi skupinu pevnych krystalickych latek je mozné charakterizovat bud’ z hlediska
jejich mikroskopické stavby nebo podle jejich disledkd, t.j. podle geometrie vnéj$iho tvaru krystalt ¢i
jejich fyzikalnich vlastnosti. Z hlediska stavby je vhodné zavést pojem idealni krystal, ktery je neko-
necny a jeho struktura je zcela pravidelnd, bez poruch. Zakladnim rysem idedlnich krystala je jejich
trojrozmérnd translacni periodicita. I kdyZ struktura realnych krystali, které se odliSuji urcitymi

poruchami pravidelné vystavby, se mize k idedlnim krystalim pouze pfiblizovat, je zavedeni
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idealniho modelu v mnoha ptipadech vyhodné jak pro popis struktury, tak pro teoretické vypocty
¢i empiricka vysvétleni nékterych vlastnosti krystalti. Pti charakterizaci struktury ideélniho krystalu
(dale jen krystalu) je pfedevSim vhodné nalézt pravidelné se ve tfech smérech opakujici zakladni

motivy (vzory) a hledat mezi takto ziskanym prostorovym rozmisténim bodt symetrické zakonitosti.

4. 1. 1. Krystalova struktura a prostorovd mriz

V kazdé krystalové struktuie, ktera predstavuje rozmisténi stavebnich Castic v prostoru,
lze nalézt zakladni metiv (vzor), tj. bazi
atomu (iontll) translanéné se opakujici §(§ @ @ @ é B

o & e e e

ve tiech smérech. Vzhledem k tomu, Ze é é @ @ é e e
pocet atomu tvoficich zakladni motiv é é & é <§ é e
mize byt i znaéné velky, je vhodné si t é @ @@é@ o .-.. .-.‘ .-.. .-.‘ ....
uvédomit, ze zédkladni motiv miize byt TLL?’
i asymetricky. A jelikoz asymetrické tvary

mohou nabyvat dvou nezaménitelnych po-

dob, pravé a levé, je ticba pii vybéru za-  Obrizek 4.1. Krystal vytvokeny translacemi t,, t; a t; (a); trojrozmérn

, o . miiZ tohoto vzoru (b)
kladnich vzort tuto skute¢nost respektovat.

Krystal lze vytvofit ze zdkladniho motivu operaci symetrie nazyvanou translace. K této
operaci symetrie neexistuje prvek symetrie, nebot’ se pfi ni pohybuji vSechny body v prostoru.
Translacni operace symetrie je pfitomna u vSech krystald, tedy i u nejméné symetrickych. Libovolny
trojrozmérny krystal lze vytvofit ze zékladniho motivu pomoci translace tak, Ze opakujeme motiv
v jednom sméru s periodou #, takto vzniklou fadu opakujeme v rovin€ s periodou £, a tento rovinny
vzor pak ve tietim rozméru s periodou #;. Z geometrického hlediska mtizeme translaéni symetrii

vzniklého vzoru popsat vektory
T = Mt]+Vt2+Wt3 (41)

kde u, v, w jsou cela ¢isla. Koncové body vektort T vytvareji prostorovou miiz (miizku) (obr. 4.1).
Umistime-li pocatek mftize naptiklad do Spicatého hrotu jednoho z motivii na obr. 4.1a, pak se tento
motiv objevi u kazdého mriZzového (uzlového) bodu ve stejné prostorové orientaci. MFiZ je tedy
mnoZina bodu, které maji stejné a stejné orientované okoli. Volba pocatku mfize je pfitom libovolna.
Casto byva mftiz chybné pokladina za mnoZinu bod odpovidajicich stfediim viech atomti v dané
struktuie. Zvolime-li za pocatek mfize jeden z atomt, dalsi mfizové body se mohou vyskytovat pouze
ve stfedech atomd totoznych s atomem v pocatku, avSak pouze takovych, které maji stejnou polohu
v opakovaném motivu. Na obr. 4.2 je na dvojrozmérném piikladu zndzornén vzor vznikly opakovanim
motivu tvofeného dvéma rliznymi atomy. Jednou je poCatek miize zvolen na spojnici atomt, podruhé
ve stiedu vét§iho atomu. Tecky vyznacujici miizové body vytvéieji v obou piipadech stejnou rovinnou

miiz. Rozméry a orientace této miize jsou stejné, at’ miizovy bod predstavuje zékladni motiv vybrany
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o podle prvniho nebo druhého zpusobu.
Z toho vyplyva zavér, ze kazda krysta-
lova struktura ma pouze jednu vlastni
miiz, ale krystalové struktury, navzajem
od sebe odlisné, mohou mit mfize stejné-

ho typu. Obrovské mnozstvi rozmanitych

krystalovych struktur Ize popsat omeze-
Obriazek 4.2. Dvé z moZnosti volby po¢atku miiZe
nym poctem prostorovych mfizi.
Pojem miiz je v literatuie Casto chybné zaménovan s pojmem krystalova struktura. Krystalova
struktura predstavuje konkrétni prostorové rozlozeni ¢astic, zatimco miiz je geometricky abstraktni
pojem, podobn¢ jako naptiklad symetrie, ktery umoziuje tuto realitu popsat. Z miize a zakladniho

motivu lze strukturu slozit nasledovné:

v

prostorova miiz + zakladni motiv = krystalova struktura

, , v [ ] [ ] [ ) [ ) [ ) [
Zakladni bunky
M¥#iz daného prostorového vzoru ¢ * * *
. T , %)
nepopisuje pouze jedina trojice translaci #, . . . .
9]

L, a t3, jak je vidét na dvojrozmérném
ptikladu mfize na obrazku 4.3. V podstaté . ° ° .
lze zvolit translace, které charakterizuji %
zakladni (elementarni) buiiku dvojim * * * * t
zpusobem. Rovnobé&Znostén vymezeny

. . Obriazek 4.3. Dvé mozZnosti vybéru translaci (¢, ;) a (¢1, ;) v jedné m¥iZi
translacemi obsahuje

a) pouze jediny bod (osm vrchold buriky je obsazeno jednim bodem, pti¢emz kazdy ji patii jednou
osminou); rovnobéznostén je nazyvan primitivni buiika a ozna¢ovan P,

b) vice mfizovych bodi; rovnobéznostén nazyvame centrovana burka.

AL EREH

Obrazek 4.4. Primitivni (a), télesné centrovana (b), bo¢né (bazilné) centrovana (c) a plosné centrovana (d) zakladni burika

Centrované bunky maji oproti buitkkdm primitivnim (obr. 4.4) navic miiZové body ve stfedech
dvou protilehlych stran (bo¢né centrovana buiika oznaCovana podle umisténi mfizového bodu v jed-

7w

notlivych sténach 4, B nebo C), v priseciku télesovych uhlopiicek (prostorové centrovana buiika

126



oznacovana I) nebo ve stiedech vSech stén (plo$né centrovana buiika znac¢ena F). Pii sténové cen-
traci nalezi miizovy bod burice jednou polovinou a pfi t€lesné centraci ji pfislusi cely. Z toho vyplyva,
7e na objem bocn¢ a télesn¢ centrované bunky pfipadaji dva miizové body a na objem plo$n¢ centro-
vané bunky ¢tyii miizové body.

Vsechny primitivni buiikky dané struktury maji

O O O O stejny a nejmensi objem, jaky miize buiika miiZze mit.
@ O Centrované builtky maji objem rovny celistvému nasobku
objemu primitivni buiniky (podle po¢tu miizovych boda

O O O O pripadajicich na centrovanou buiiku). Je tedy ziejmé, ze

o typu zékladni bunky rozhoduje pocet mtizovych bodl
Obriazek 4.5. Centrovana a primitivni zakladni . . ) .
buitka (riizné velké krouzky znazoriiuji odlisné  pripadajicich na zakladni bunku a nikoliv pocet atomu

atomy, te¢ky vyznacuji polohy miiZovych bodi) . e, ,
¥, feCKy Vyrnacilt poloty Y jak je ztejmé z obrazku 4.5.

Translace vymezujici zvolenou zakladni bunku se nazy-
vaji miizové vektory a oznacuji se konvencné jako vektory
a, b, ¢ (s pravotoc¢ivym sledem). Délky hran zakladni bunky
(tj. délky miizovych vektort) a Uhly mezi nimi vytvafeji

soubor m¥iZovych parametri (obr. 4.6). Sméry miizovych

vektorti jsou sméry krystalickych os; v dal$im textu jsou ozna-

covany jako x, y, z.

Obrazek 4.6. Standardni znaceni parametru (a, b, ¢; @, 5, ¥) a sméry Krystalografickych os x, y, z

4. 1. 2. Symetrie vnéjsiho tvaru krystalii

Makroskopické prvky soumérnosti

Krystaly maji vysoce pravidelnou vnitini strukturu, v niz se pravidelné opakuje zékladni motiv.
Odrazem pravidelné mikrostruktury krystalickych latek je pravidelny a geometricky pomérné velmi
presné specifikovany vnéjsi tvar krystalt. Idealné vyvinuté krystaly maji zpravidla tvar pravidelnych
geometrickych téles. Je proto ziejmé, ze vnéjsi tvar krystalu Ize popsat za vyuziti operaci symetrie

obdobnych tém, které byly pouzity v kap. 3.6.2 k charakterizaci tvartt molekul.

Meéfteni thld stén na velkém mnozstvi krystald ukazalo, ze zdkladni krystalografické operace
symetrie jsou pouze tfi: inverze v bod¢, rotace kolem osy a odraz v rovin¢ zrcadleni. Tomu také
odpovidaji jen tfi typy symetrie pfirozenych ploch (stén), které pozorujeme na vnéj§im tvaru krystalt.
Kazdé z uvedenych operaci ptislusi urcity prvek symetrie. Vzhledem k tomu, Ze tyto prvky charakteri-

zuji vnéjsi (makroskopickou) symetrii krystali, jsou nazyvany makroskopické.

Stied symetrie v krystalu existuje tehdy, jestlize kazdé¢ ploSe odpovida stejné plocha (protiplocha)

nachézejici se ve stejné vzdalenosti od stfedu symetrie, avSak na protéjsi strané krystalu (obrazek 4.7).
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Osy rotace dovoluji ztotoznit kazdou sténu krystalu se ,,stejnou” (ekvivalentni)
sténou pii otoceni kolem téchto os o thel ¢ (¢ =360°/n, kde n je Cetnost osy).
Osa s nejvyssi Cetnosti se nazyva hlavni a jeji smér byva zarovenn smérem
osy z (vertikalni osa). Osa symetrie miize prochazet dvéma stejnymi nebo
riznymi prvky omezujicimi krystal, naptiklad vrcholem (rohem) a sténou,
hranou a sténou, dvéma riznymi sténami apod. Roviny zrcadleni rozdéluji
krystaly na dvé ¢asti se vzajemnym vztahem jako predmét a zrcadlovy obraz.

V dokonalém krystalu tvaru krychle je mozno naptiklad vést stfedy jeho stén

tfi navzajem kolmé roviny symetrie. DalSich Sest rovin symetrie krychle

prochazi thlopfickami jejich protilehlych stén. Celkem devét rovin symetrie Obrazek 4.7.

Piiklad krystalu

krychle je maximalnim poctem tohoto prvku symetrie, s nimz se u krystalt ” i
se stfedem symetrie

setkavame. V nékterych ptipadech ma krystal pouze jednu rovinu symetrie.
Mimo tiech zdkladnich operaci makroskopické symetrie existuji jesté nevlastni rotacni osy
s Cetnosti n: rotacné€ inverzni a rota¢né reflexni. Tyto osy nejsou nezavislé; oznacime-li rotacné

inverzni osu Cetnosti n symbolem 7 a rota¢né reflexni osu symbolem 7, pak plati vztah

l’l(p = %‘(p,]goo‘ (42)

kde @ =360°/n. V krystalografii se dava prednost rotacné inverzni ose. VSechny rotacné inverzni osy
realnych krystald s vyjimkou ctyicetné vsak lze zaménit vlastni rotacni osou kombinovanou se stie-
dem nebo rovinou symetrie. Dale napiiklad plati, Ze nevlastni osa 2 odpovida zrcadleni v roviné .

Vsechny operace symetrie, které je mozné pouzit k popisu vnéjsiho tvaru (makroskopické
symetrie) krystalu jsou kone€né neboli bodové, protoze pfi jejich aplikaci zGstdva minimalné jeden
bod télesa na misté. Pii opakovani téchto transformaci prechdzeji body do pocatecni polohy a dalsim
opakovanim se jiz dalsi body neziskaji.

Prvky symetrie bodovych operaci symetrie jsou oznacovany symboly Schoenfliesovymi nebo
Hermannovymi-Mauguinovymi, které jsme uvedli v kap. 3.6.2 v tabulce 3.11. Prvni systém symbolt
byl vSeobecné pouzivan ve starSich krystalografickych studiich a dodnes se s nim setkavame
v molekularni spektroskopii. Dnes se v krystalografii zavazné uplatiiuje systém symboltt Hermanna

a Mauguina, proto bude vyuzit i v dal$im textu.

Oddéleni symetrie a krystalové soustavy

Pti studiu symetrie minerald a krystald vSech uméle ptipravenych latek bylo zjisténo, Ze
k popisu jejich symetrie vzdy vystaci prvky 1,2,3,4,6, 1,4 a jejich 24 moznych kombinaci.
Krystal je vybudovan ze zakladnich bunék jejich mnohonasobnym opakovanim v prostoru. Bunky
musi byt orientovany stejnym zpisobem a ptitom musi prostor dokonale vypliiovat. Proto mohou mit
tvar pouze takovych geometrickych téles (napt. krychle, kvadr, pravidelny trojboky hranol nebo Sikmy

hranol s ¢tvercovou, kosoctvercovou nebo kosodélnikovou zékladnou), jimiz lze pfi vhodném ulozeni
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prostor vyplnit bez mezer. Tuto vlastnost fiklad nemaji hranoly se zakladnou teoou pravidel-
nym pétidhelnikem a vSemi planarnimi Gtvary s miningdedmi ahly. Omezeni ptu prvki symetrie
vede i k omezeni @tu bodovych grup, které Ize odvodit jejich kombiead. Zatimco na izolovanych
geometrickych Utvarech Ize odvodit jakoukoliv bodovgrupu (tzv. nekrystalografické grupy), je
pocet grup pozorovanych na krystalech omezen: exigtajeze 32 dznych skupin prvik charakteri-
zujicich symetrii vi§jSiho tvaru krystdl. Soubor krystdi charakterizovanych gitou bodovou grupou
se nazyva oddlenim. Krystaly tedy izeme rozdlit do 32 oddéleni symetrie

Symboly bodovych grupipdstavujicich oddleni symetrie se skladaji ze symbgrvka
symetrie vztazenym ké&em krystalograficky vyznamnym €mtim (tab. 4.1). Mohou byt nejvyse
troj¢lenné a pislusné znaky se vztahuji na osy symetrie rovbo® s vyznénym sn&rem a na roviny
symetrie kolmé k vyzramému sniru. Jestlize nadkterou osu je jeStnavic kolma rovina symetrie,
ozna&ujeme ji pod zlomkovodarou ke znaku osy, néglad 2/m.

Tabulka 4.1. Krystalograficky vyznaéné snéry
Soustava 1. sré&r 2. smeér 3. smér
trojklonna Zadny sir neni vyznany;
grupa je zné&na jednim symbolem, ktery odpovida jednomerana krystalu
jednoklonna vyzngnym snérem je smir osy dvogetné nebo dvegtné inverzni,
ktery volime podél sadadnicové osy neboz
kosaitvereina sméry tii navzajem kolmych os,y, z
trigonalni sndr trojéetné osy, smer kolmy k 1. sndru, smer kolmy k 1. sndru,
podél osyz podél osyy svird thel 30° s 2. sfrem
étvergna snér ¢tyiéetné osy, smeér kolmy k 1. srdru, smeér kolmy k 1. srdru,
podél osyz podél osyy svira uhel 45° s 2. sfrem
Sesterénd snér Sestéetné osy, smeér kolmy k 1. srdru, smeér kolmy k 1. srdru,
podél osyz podél osyy svira uhel 30° s 2. sfrem
krychlovéa sndr jedné zeif navza- | smer nekteré z Elesovych | smer nekteré ze sthovych
jem kolmych o, y, z Uhlogpicek krychle Uhlopicek krychle

Prehled 32 bodovych grup uvadi tab. 4.2. Do kazdeedenych bodovych (krystalografickych
odckleni) Ize zaadit ukité krystaly. Dosud nebyl nalezen krystal, kterylboyekterému z &chto
oddleni nepatil.

Z tabulky 4.2 je déleiejmé, Ze krystalové bodové grupy Ize réditddo sedmi krystalovych
soustav. Klasifikénim kritériem je minimalni symetrie, t.j. soubor, dsery musi krystal mit, aby
mohl do soustavy nélezet. Podminky prazani krystal do soustav uvadi tab. 4.3.
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Tabulka 4.2. Symboly bodovych grup

Soustava Schoenfliestiv symbol Mezinarodni symbol
uplny zkraceny

trojklonna C, 1 1
(triklinicka) C, 1 1
jednoklonna G, 2 2
(monoklinicka) C,(Cyp) m m

Cop 2/m 2/m
kosoCtverecna D, 222 222
(rombickd) Cyy mm?2 mm?2

D,y 2/m2/m2/m mmm
trigonalni Cs 3 3

Csi 3 3

D, 32 32

Cs, 3m 3m

Dsyy 32/m 3m
Ctverecna Cy 4 4
(tetragonalni) S, 4 4

Cyp 4/m 4/m

D, 422 422

Cyy 4mm 4mm

D,y 42/m 4m

Dy, 4/m 2/m 2/m 4/mmm
SestereCna Ce 6 6
(hexagonalni) Cyp 6 6

Ceon 6/m 6/m

Dy 622 622

Cey 6mm 6mm

Dy, 62m 62m

Dgp 6/m2/m2/m 6/mmm
krychlova T 23 23
(kubicka) T, 2/m3 m3

0) 432 432

Ty 43/m 43m

(0% 4/m32/m m3m

Nejvyssi symetrii maji krystaly krychlové (kubické) soustavy, u kterych existuje vZzdy nékolik
os vyssiho nez 2. fadu (s vyssi Cetnosti nez 2). Krystaly soustavy trigonalni, ¢tverecné (tetragonalni)
a Sestere¢né (hexagonalni) maji pouze jednu osu vyssiho fadu nez 2. Charakteristickymi krystalovymi
tvary u téchto soustav jsou napiiklad hranoly a pyramidy. Nejméné symetrické jsou krystaly nalezejici

do soustavy kosoétvereéné (rombické), jednoklonné (monoklinické) a trojklonné (triklinické).

U nich neexistuje osa vy$s§iho nez 2. fadu.
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Tabulka 4.3. Podminky zarazeni krystali do soustav

Soustava Minimum vnéjsi soumérnosti krystalu
trojklonna osa jednocetna nebo jednocetna inverzni
jednoklonna osa dvojcetna nebo dvojcetna inverzni

kosoctverecna | tfi osy dvojcetné navzdjem kolmé nebo dveé osy dvojcetné inverzni navzajem kolmé

trigonalni osa troj¢etnd nebo trojcetna inverzni

Ctverecna osa Ctyfcetna nebo Ctyicetna inverzni

Sesterecna osa Sesticetna nebo Sesti¢etna inverzni

krychlova Ctyfi osy trojcetné ve sméru télesovych uhlopticek krychle

Rozdéleni krystalickych latek do soustav a oddéleni symetrie je velmi nerovnomeérné.
Nejvyssi symetrii mivaji vétSinou krystaly s jednoduchou strukturou. Kovy krystaluji témef vyhradné
v soustave krychlové a Sesterecné, latky se slozitymi strukturami (pfedevsim organické) maji naopak
tendenci krystalovat v soustavach nejméné symetrickych. Nerovnomérné jsou zastoupena i oddéleni
soumeérnosti uvnitt jednotlivych soustav. Z nejvice zastoupenych oddéleni soumérnosti lze uvést 2/m,

m3m a mmm.

4. 1. 3. Bravaisovy bunky ------ [ ) . a .
| 1 -, ‘ s ~
. : . e A o
V kapitole 4.1.1 jsme uvedli, Ze : X ¢ /’ ‘\
, , N . ----- - —-=---- < « ° »
prozatim neomezeny pocet rozmanitych ~ B -
7 b4 . ‘_ -T==- ‘ ‘\ ,’
struktur Ize popsat omezenym poctem pro- . S N
. s B’ . , i < e C » A 4 °
storovych mfizi, které lze ziskat vrstvenim N .
. I ~r~r ~ rd A \.- ————— -( L4 L4
rovinnych mfizi. Kazdou strukturu pak PENIRN
(\ D ,) L4 - - - —— °
lze popsat prostorovou mfizi, ve které lze SN o . __E_ - .
vybrat fadu zdkladnich bunék. Volime-li . o . v
----- °
vSak pouze takové buiky, které vyho- . o ! ‘E ! . B e
vuji ur€itym kritériim, ziskame ¢trnact ° o O <
a

tzv. Bravaisovych bunék.

Kritéria pro vybér Bravaisov;’rch Obrazek 4.8. Zakladni buiiky v rovinné m¥iZi; a, b jsou zakladni vektory

bunék jsou nasledujici:
1. symetrie bunky je stejna jako symetrie miize. Hrany bunky jsou zaroven miizovymi
translacemi,
2. zakladni bunka ma mit nejvyssi mozny pocet pravych uhli nebo stejnych thli a nejvyssi
mozny pocet stejnych hran,

3. objem buiiky je co nejmensi.
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Aby tyto podminky mohly byt splnény, je tfeba zvolit i bunky, které
nejsou primitivni. K objasnéni tohoto zavéru pouzijme rovinnou miiz
na obrazku 4.8. Zvolime-li v ni jako zakladni napiiklad buiiku £, bude
respektovan pozadavek minimalni plochy, neni vSak splnéna podminka
o stejné symetrie buiiky a miize a chybi pravé thly. Z hlediska pravych
uhlt nevyhovuji ani buiiky B, C a D. Ze zbyvajicich pravouhlych bun¢k
A a F ma pouze bunka F vhodnou plochu. Dana miiz je tedy 1épe nez
bunikou primitivni reprezentovana bufikou centrovanou. V Sestere¢né sou-
staveé se za zakladni buiiku voli pfimy hranol (obr. 4.9), ktery mé koso-
¢tvere¢nou zakladnu a jehoz vyska je rovnobézna se Sesterecnou osou.
Ptislusnost k Sesterecné soustave je ziejma. Doplnime-li k zakladni buiice
jesté dalsi dvé pootocené navzajem o 120°, dostaneme trojnasobnou

,ounku, kterd pfedstavuje Sestere¢ny hranol (prizmat). VSech Ctrnact

/

Obrazek 4.9.

Vztah mezi zakladni buiikou v
Sesterecné soustavé a prizmatem
se Sesterenou symetrii

Bravaisovych bunék je uvedeno na obrazku 4.10.

1.
P
2.
P C
3' . ....
P C | F
4. 5
R P
6. L)
P |
7. . -. * .
P | F

Obrazek 4.10. Ctrnact Bravaisovych bunék:
trojklonna soustava (1), jednoklonna soustava (2),
kosoltverecna soustava (3), trigonalni soustava (4),
Sesterena soustava (5), ¢tverecna soustava (6) a kry-
chlova soustava (7)

Bravaisovy builky obdobn¢ jako 32 bodovych
grup lze na zakladé minimalni symetrie rozdélit do sed-

mi krystalovych soustav (tab. 4.4).

V tabulce uvedené hodnoty miiZzovych parametri
vyplyvaji z minimalni symetriec a sami o sob& jako
klasifikacni kriterium pro urcitou krystalovou soustavu

nejsou smeérodatné.

V trojklonné soustavé (sem patii struktury maxi-
malng se stfedem soumérnosti) mohou parametry a, b, c,
o, B, y nabyvat libovolnych hodnot, zpravidla vsak
riznych. Pfitomnost pouze jedné dvojcetné osy symetrie
ve struktufe ma za nasledek, ze dva ze tii thli «a, B
nebo ¥y musi byt v buiice pravé a takovou strukturu

fadime do soustavy jednoklonné.

Dvé vzajemné kolmé roviny zrcadleni nebo tfi
vzajemné kolmé dvojcetné osy u kosoctverecné soustavy
vyzaduji a= =y =90° v klencové soustavé trojcetna
osa podminuje a =b =c, a = =y, CtyfCetna osa ve Ctve-
recné soustaveé vede k a = b, o = = y=90°, SestiCetna
osa v Sesterecné soustavé zpusobi a=b, a==90°,
y =120° a Ctyfi trojcetné osy v télesovych uhloptickach
bunky jsou pii¢inou, ze buntka ma tvar krychle,
kdea=b=c, a=p=y=90°.
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Tabulka 4.4. Charakteristiky ¢trnacti Bravaisovych bunék

Soustava Typ buiiky Relativni velikosti
a jeji soumérnost miiZovych parametri bunék
- a#zb=#c
jklonna P
trojklonna 1 % B+yx90°
jednoklonna P2/m arbzc
] B(C) 2/m a=y=90° B=90°
P mmm
. L, C(B,A) mmm a#b+c
kosoctverecna
I mmm a:ﬁ:]/=9()°
Fmmm
= a=b=c
oonalni R
trigonalni 3m 0= B=y%90°
Stveredna P4/mmm a=b=#c
14/mmm a=p=y=90°
4
" “ . a=b+*c
Sestere¢na P6/mmm @ =f=90° y=120°
Pm3m a=bh=c
krychlova Im3m .
Fm3m a=p=y=90

4. 1. 4. Symetrie struktury krystalii

Krystal je jednoznaén€ popsan svou Bravaisovou burikou a rozlozenim zakladnich strukturnich
motivi, t.j. bazi atomu, iontl nebo molekul v zakladni buiice. Krystalovou strukturu tedy tvoii jeji
motivy (mnoziny strukturnich jednotek) sdruzené s kazdym miizovym bodem miize. Motivy jsou
identické sloZenim, vnitinim uspofadanim a orientaci. V krystalech mnoha kovti se motiv sklada
pouze z jednoho atomu, dvojnasobny pocet atomti ma napiiklad diamant. V pfipadé sloucenin mize
byt motiv tvofen jednou nebo nékolika vzorcovymi jednotkami. Témi je minén pocet vSech atomd,
které vytvareji sumarni chemicky vzorec latky (napt. pro NaCl je vzorcovou jednotkou jeden atom
sodiku a jeden atom chloru, pro siru Sg je vzorcovou jednotkou osm atomu siry). Minimalni pocet
vzorcovych jednotek v burice je dan poctem miiZzovych bodl. Skutecny pocet vzorcovych jednotek

vsak zjistime jen z experimentalnich dat.

Jako ilustraci téchto predstav lze uvést strukturu diamantu (obr. 4.11). Tvofi ji Bravaisova
krychlova plo$n¢€ centrovana burika, jejiz motivy jsou slozeny ze dvou atomid uhliku navzajem
posunutych ve sméru télesové uhlopticky krychle o 1/4 jeji délky. Protoze kazdé zékladni buiice nalezi
1/8 mtizového bodu ve vrcholu a 1/2 bodu ve stfedu stény, obsahuje bunika ctyfi zakladni motivy

po dvou atomech uhliku, celkem tedy osm atomt.
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V urcité soustaveé bude mit nejvyssi symetrii takovy krystal,
ktery je tvofen atomy umisténymi pouze v miiZovych bodech
zékladni bunky nebo ma-li motiv jeho struktury symetrii

odpovidajici miize. Nebudou-li tyto podminky splnény, symetrie

krystalu se snizi. V fadé piipadd postacuji k popisu symetrie motivu

i vnéjsiho tvaru krystalu stejné prvky — roviny, rotacni a inverzni osy.

V nékterych piipadech je pro popis motivu nutné vyuzit i operace
zahrnujici translaci a to bud’ rovnobéZnou s urcitou rovinou nebo

Obrazek 4.11. Struktura diamantu podel 0s rotace.

Transla¢ni operace symetrie

Transla¢ni operace symetrie, které na rozdil od bodové symetrie ope- /.
ruji po celém prostoru, predstavuji translace, operace Sroubové osy a operace
na skluzné roviné. Na rozdil od operaci libovolného prvku makroskopické
symetrie, které po n€kolikanasobném opakovani prevedly krystal do vychozi
polohy, motiv se opakovanou operaci translacnich prvka symetrie ztotozni

s timtéz motivem v sousedni buiice, pak dalsi, az projde celou miizi.

v

MriZové translace predstavuje posunuti objektu o konstantni vzda-

W:A

Tuto operaci, kterou ziskame podél urcitého sméru fadu identickych objekti, Obrizek 4.12.

Operace Sroubové osy

lenost, ktera je dana velikosti pfislusného miiZzového vektoru a, b nebo c.

muzeme u krystalti pozorovat pouze na urovni jejich struktury.

Operace Sroubové osy zahrnuje rotaci, po niz nasleduje translace o zlomek » mfizového
vektoru (n =2, 3,4, 6). Na obr. 4.12 je bod A pootocen okolo osy o uhel y do polohy A'. Translaci
o vektor 7 podél osy ziskdme bod B. Vysledny pohyb z A do B probihd po Sroubovici. Translacni
slozka 7 n-Cetné Sroubové osy je vzdy rovnobéznd s miizovym translacnim vektorem a, b nebo ¢
a jeji velikost zavisi na Cetnosti osy. Symbol N; obecné popisujici operaci Sroubové osy znamena,
ze jde o otoceni o uhel 360°/n, které je spojeno s translaci o délku ¢/n ptislusného miizového vektoru.

A Pii popisu krystalovych struktur se setkame pouze s t€émito
T T Sroubovymi osami: 2y, 31, 3,, 44, 45, 43, 61, 62, 63, 64, 65.

|

|

|

|

Uvedené osy lze podle smyslu Sroubového pohybu rozdélit

na pravotocivé (naptiklad 3,) a levotocivé (3,).
Jestlize po zrcadleni objektu v roviné vykoname

translaci o urcity zlomek miizového parametru rovnobézné

s touto rovinou, provedli jsme operaci na skluzné roviné.

T
l .' P Na obr. 4.13 je bod A posunut pies zrcadlo do polohy A’,
B A z niz translaci o vektor 7 ziskame bod B. Tak lze pokra-
Obrazek 4.13.  Operace skluzné roviny Covat dale. Je-li translace rovnobézna s hranami zakladni
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bunky (translace o a/2, /2 nebo ¢/2), nazyvame roviny skluzu osové a oznaCujeme je a, b, c.
Translace ve sméru sténové uhlopticky (a+b)/2, (b+c)/2 nebo (a+c)/2 maji skluzové roviny
diagonalni, oznacované n. Setkavdme se s nimi napfiklad v krychlové prostoroveé centrované mftizi.
U sloucenin s touto strukturou mohou existovat i skluzné roviny diamantové (oznaovany d) s tran-
slaci o (a+b)/4, (b+c)/4 nebo (c+a)/4.

Prostorové grupy

Prostorové grupy symetrie, t.j. kombinace vSech moznych transformaci krystalové struktury,
charakterizuji symetrii struktury krystalu praveé tak, jako bodova grupa charakterizuje symetrii
vnéjsiho tvaru a makroskopickych vlastnosti. Je to soubor prvkii bodovych i transla¢nich operaci
symetrie sdruzenych s kazdym bodem mftize. To vSak neznamena, Ze prvky symetrie musi miizovymi
body prochazet a protinat se v nich. Prvky symetrie prostorové grupy maji v prostoru zakladni buiiky

zcela urcitou polohu a orientaci.

Mame-li hledat kombinace vSech moznych operaci symetrie (nebo prvki reprezentujicich tyto
operace), mizeme s vyhodou vychazet z kombinaci, které jiz mame k dispozici, t.j. bodovych
grup (tab. 4.3). Ke kombinacim vyskytujicim se v bodovych grupach vSak musime ptidat i takové
kombinace, kde jsou postupné Cisté rota¢ni osy nahrazovany Sroubovymi osami a roviny zrcadleni
skluznymi rovinami. VSechny takto ziskané kombinace budeme pak dale rozsifovat o translace mfiizi
vyskytujicich se v dané krystalové soustavé. Tak lze odvodit 230 prostorovych grup. To ovSem
neznamena, ze existuje pouze 230 struktur, nybrz ze kazda ze zatim neomezeného poctu krystalovych

struktur patii na zakladé své symetrie pouze do jedné z 230 prostorovych grup.

Kazdé bodové grupé nalezi n€kolik prostorovych grup, které zachovavaji uhlové vztahy
vychozi bodové grupy a jsou s ni izogonalni. Chceme-li ziskat z prostorové grupy odpovidajici
bodovou grupu, je tfeba myslenkové odstranit vSechny translace (roviny skluzu nahradit rovinami
soumérnosti a Sroubové osy zamenit za osy rotace) a vzniklé bodové prvky symetrie pak beze zmény
orientace prevést do jednoho bodu. Odvozeni prostorovych grup z dané bodové grupy je vétSinou
mnohem slozitéjsi tkol. Z moznych 230 prostorovych grup neni dosud asi 80 ptredstavovano zadnou

strukturou. K charakterizaci vétSiny struktur postacuje asi 100 prostorovych grup, z nichz tficet lze

vvvvvv

Prostorové grupy jsou podobné¢ jako bodové grupy oznaCovany symboly Schoenfliesovymi
nebo Hermannovymi-Mauguinovymi. Podle Schoenfliesova znaceni se symbol prostorové grupy
sklada ze symbolu matefské bodové grupy a z poradového indexu uvadéného v tabulkach. Napft. T i

znaci druhou grupu v krystalovém odd¢leni 7j.

Mezinarodni (Hermannovy-Mauguinovy) symboly maji ¢tyfi znaky: oznaceni typu prostorové
bunky (P, 4, B, C, F nebo I) a symboll oznacujicich prvky symetrie, které byly kombinovany
s translacemi mfize pfi vytvareni prostorové grupy. Poradi téchto symboll se vztahuje k vyznacnym

krystalografickym smértiim v dané soustavé (viz tab. 4.1).
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Jako ptiklad pro vysvétleni symbold prostorovych grup lze zvolit grupu P6smc. Nejdiive
ur¢ime z prostorové grupy odstranénim translaci grupu bodovou. Tak dostaneme podle vySe uvede-
ného schématu (6; —> 6, ¢ — m) symbol bodové grupy 6mm. Pomoci symbolu bodové grupy uréime
krystalovou soustavu, v nasem piipad¢ je Sesterecna, kterd nam umozni identifikaci krystalograficky
vyznacnych smért (viz tab. 4.1). V ptfipad¢ diskutované bodové grupy se pak jednd o primitivni
prostorovou buiku (P) a Sesterecna Sroubova osa mifi podél 1. vyzna¢ného smeru (osa z), rovina m
je kolma k 2. vyzna¢nému sméru (osa y) a skluzna rovina ¢ je kolma na 3. vyznaény smér (smér kolmy

k 1. sméru a svirajici tthel 30° s druhym smérem).

Ze symbolu prostorové grupy lze tudiz odvodit veskeré informace o symetrii krystalu, at’ uz se
jedna o symetrii vnitini struktury nebo vngjsiho tvaru krystalu. Pocet a druh operaci symetrie kazdé
prostorové grupy je vSak obecn¢ vétsi nez udava jeji mezinarodni (Hermanntiv-Mauguiniv) symbol.
Uplné soubory operaci symetrie prostorovych grup a jejich rozmisténi v zékladni buiice jsou uvedeny
v Mezindrodnich krystalografickych tabulkéch, ptfiklady prostorovych grup lze nalézt u strukturnich
typt v kapitole 4.2.7.

4. 2. Krystalochemie

Jednim z rozhodujicich kritérii, které mohou napomoci pti hledani zplsobu usporadani staveb-
nich ¢astic v krystalickych latkach, je charakter jejich vazby a vazebnych interakci. Z geometrického

hlediska je uzite¢né rozdé€lit vazby na smérové a nesmérove.

Mezi smérové vazby tfadime predevsim vazby kovalentni a vodikové. Atomy, pfipadné jiné
stavebni Castice vazané smérovymi vazbami, se ve struktufe rozmistuji zptisobem, ktery je z energe-
tického hlediska nejvyhodnéjsi. Rozmisténi stavebnich Castic je vSak fizeno stejnymi zakonitostmi,
které jsou platné pro geometrické usporadani molekul. Ve struktute vSak vétSinou nenachazime
molekuly izolované. Sit’ kovalentnich vazeb je rozprostiena pies cely krystal. Prikladem je struktura

diamantu.

Do skupiny vazeb a interakci nesmérovych patii vazba kovova, van der Waalsovy sily
a pfevazné i vazba iontova. V latkach s nesmérovymi vazbami s vyjimkou molekulovych krystalti také
nelze nalézt izolované molekuly. Krystaly tvoii nekone¢na sit’ atomi a iontll, které maji prevazné
kulovity tvar a jejich uspofaddani je ddno pfedevSim snahou po maximalnim vyplnéni prostoru.
V piipadé iontovych krystalii se pochopitelné uplatituji i rozdily ve velikostech ionti, elektrostatické

sily a velikost kovalentnich ptispévkl vazeb.
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4.2. 1. Nejtesnéjsi usporadani tuhych kouli

a ~
--1- :‘sf ~ -
B
| 1
L e ti-e A
A B
b

Obrazek 4.14. Nejtésnéjsi uspoiadani
v Sestereéné mrizZi: celkové rozmisténi
kouli (a), umisténi vrstev AB (b)

Budeme-li povazovat atomy nebo
jiné stavebni ¢astice krystalu za tuhé
koule stejné velikosti, které jsou va-
zany nesmérovymi vazbami, je nutné
najit zplsoby jejich ulozeni tak, aby
maximaln¢ vyplnily prostor krystalu.
Jde tedy o hledani nejtésnéjSiho us-
poradani tuhych kouli v prostoru.
Pfi nejtésnéj$im usporadani
kouli ve vrstvé se kazda koule doty-
ka Sesti dalSich. Takova vrstva (A)
muze byt bud rovnobézna s pod-
stavou Sestere¢né buiky (obr. 4.14a)
nebo jednou z rovin prochazejicich
krychlovou plo$né centrovanou buii-
kou (obr. 4.15a). Druhou vrstvu (B)
lze umistit tak, aby se kazda jeji
koule dotykala tfech kouli vrstvy A
(obr. 4.14b a 4.15b). Pro uloZeni

treti vrstvy kouli jsou dvé moznosti:

a) presné nad koule vrstvy A (obr. 4.14b),
b) nad mezery mezi koulemi vrstvy A, které nebyly obsazeny koulemi B, t.j. do vrstvy C

(obr. 4.15b).
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Obrazek 4.15. NejtésnéjSi uspora-
dani v krychlové plosné centrované
miiZi: celkové rozmisténi Kkouli (a),
umisténi vrstev ABC (b)

U nejtésnéjsiho Sestereéného usporadani se tak vrstvy stiidaji v pofadi ABAB..., v krychlo-

vém plo$né centrovaném nejtésnéjSim usporadani je sled ABCABC.... Struktura s nejtésnéjSim

Sestere¢nym uspotfadanim ma primitivni buiku.

Koordinaéni ¢isla

Pocet atomt (iontli opa¢ného naboje) tvoticich nejblizsi okoli daného atomu (iontu) se nazyva

jeho koordinaénim cislem a geometricky utvar ziskany spojnicemi stiedd téchto atomi (iontt) jeho

koordina¢nim mnohosténem. Pfimy dotyk koordinujici ¢astice s jejimi sousedy neni nutny.

Koordinace u krychlovych miizi a nejtésnéjsiho Sesterecného usporadani jsou zobrazeny

na obr. 4.16. Se vzristem koordinacniho Cisla vzrista hustota uspoiadani. Cim je vys$si koordinacni

¢islo, tim méné mista zbyva v mfizi na volny prostor mezi atomy. Hustota usporadani v zakladni buiice

je dana pomérem objemu castice k objemu bunky. Pritom se pfedpoklada, ze Castice maji kulovy tvar.
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Hustotu uspofadani p v procentech
lze pfi znalosti objemu atomu V, a

objemu bunky V' ziskat podle vztahu
p=W,/V)-100 (4.3)

Na zéklad¢ geometrickych tvah lze

odvodit nasledujici hodnoty pro hus-

toty uspotadani: krychlova primitivni

buiika p =52 %, krychlova prosto-
rové centrovand bunka p = 68 %,
krychlova plosné¢ centrovana buiika
ma p =74 %.

Nejvyssi hustota uspotradani
atom jednoho druhu nastava
v pripad¢ nejtésnéjSich uspotradani
s koordina¢nim cislem atomt 12.

V iontovych krystalech koordina¢ni

¢islo 12 neni v dasledku elektrosta-

uspoiadani — 12 (d)

tickych sil dosahovano. V piipadé,

ze struktura iontového krystalu je tvofena z nejtésnéji usporadanych aniontti (koordinacni ¢islo 8),

mezi nimiZ jsou v dutindch umistény kationty, mtize hustota uspotadani vSak vzrast az na 81,5 %.
Velky vliv na koordina¢ni ¢isla a hustotu usporadani maji i velikosti atomovych a iontovych

polomért. Goldschmidt odvodil nize uvedenou zavislost mezi koordinac¢nimi ¢isly (n) a relativni

velikosti atomovych (t.j. kovovych) nebo iontovych poloméri (7), a to u vSech prvki piiblizné v téchto

pomérech
koordinaéni ¢islo n 12 8 6 4 3
relativni velikost poloméru atomu (iontu) 1,00 0,97 0,96 0,88 0,81

Takovato zavislost mezi atomovymi poloméry a koordina¢nimi ¢isly je kvalitativné snadno
pochopitelnd, jestlize si uvédomime, ze pii ristu koordinacniho Cisla se pfitazliva sila atomu rozdé€li
na vetsi pocet sousedit a vzdalenosti mezi atomy se zvétsi. Hodnoty atomovych polomért 1ze proto
srovnavat jen tehdy, kdyz jsou atomy sdruzeny s mfizovymi body v burikach o stejnych koordinacnich

Cislech. Prepocet se obvykle vztahuje ke koordina¢nimu ¢islu 12.

Mezim¥iiZové polohy (dutiny) ve strukturach s nejtésnéjsSim usporadanim

I pfi nejtésnéj$im uspotradani tuhych kouli v prostoru zbyva 26 % na volné mezery (dutiny).

RozliSujeme dva druhy dutin, které predstavuji intersticidlni polohy ve strukturach. V pfipadé, ze
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mezera vznika mezi Sesti oktaedricky uspo-
fadanymi koulemi, je nazyvana oktaedricka
dutina (obr. 4.17a, 4.18a). Tetraedrické
dutiny vznikaji mezi tfemi koulemi jedné
vrstvy a jednou kouli vrstvy druhé, které
vytvareji tetraedr (obr. 4.17b, 4.18b). Kazda
koule je v obou ptipadech obklopena Sesti
oktaedrickymi a osmi tetraedrickymi dutinami.

Jelikoz ma kazda oktaedricka dutina kolem

e

Obrazek 4.17.

= A
=

=S

a

Oktaedrické (a) a tetraedrické (b) dutiny v nejtés-

néjsim Sestere¢ném uspoiadani

sebe Sest kouli, pfipada na jednu dutinu jedna koule. V pfipad¢ tetraedrickych dutin nélezi kouli dvé dutiny.

Na n kouli v nejtésnéjSim uspoi-adani tedy pripada »n oktaedrickych a 2n tetraedrickych dutin.
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Obriazek 4.18. Oktaedrické (a) a tetraedrické (b) dutiny v krychlo-

vém plosné centrovaném (b) usporadani

Dilezitym ukazatelem je i velikost
kouli, které lze v dutindch umistit. V fadé
pripadu Ize strukturu krystalické latky odvodit
od nejtésnéjsiho usporadani vétsich staveb-
nich ¢astic (vétSinou anionti), v jehoz duti-
nach jsou umistény c¢astice mensi (kationty).
Nejvétsi koule umisténd do oktaedrické dutiny
u nejtésnéjsich uspotfadani kouli o poloméru
ma polomér 0,414 r, v piipadé tetraedrického

uspotradani polomér 0,225 . Objem kouli vy-

pliyjicich mezery v nejtésnéjSich uspotfadanich je ve srovnani s objemem mnohosténu tvorené¢ho

zékladnimi koulemi jen velmi maly (fadové jednotky procent).

Ttebaze prostorové centrovana krychlova miiZ ma mensi koordinacni ¢islo (8) a niz8i hus-

totu usporadani nez miiz plo$n¢ centrovana, Ize ji rovnéz pocitat mezi tésna usporadani. Kromé osmi

kouli o poloméru » a umisténych ve vzdale-
nosti 0,866 r sousedi kazda koule jesté se Sesti
dalSimi, které lezi ve vétSich vzdalenostech.
O blizkém vztahu obou téchto krychlovych
uspotadani svédci také maly rozdil v hustoté
zaplnéni prostoru (74 % a 68 %). Obdobné jako
v nejtésnéjSich usporaddanich nachazime také
u krychlového télesné centrovaného usporadani
oktaedrické a tetraedrické dutiny (obr. 4.19).
Do nepravidelné oktaedrické dutiny lze umistit
koule o velikosti 0,154 r, do tetraedrické dutiny
koule vetsi (0,291 7).

Obrazek 4.19.

a3 a3
2 2 a5
/a 1
/ > 14
\
\
\ o
O—
a a
a b

Oktaedrické (a) a tetraedrické (b) dutiny

v krychlovém télesné centrovaném uspoiadani
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Krystaly kovii

Vétsina kovu krystaluje ve strukturach s nejtésnéj$im uspofadanim. Je to dano tim, ze kovové
vazby maji jen velmi maly smérovy charakter a atomy kovl se snazi maximalnim zptisobem vyplnit
prostor, pfi¢emz dosahuji vysokych koordina¢nich Cisel. Jednim z disledki nejtésnéjsiho usporadani
jsou napiiklad vysoké hustoty kovil. V periodické tabulce kovy d-bloku, které se nachazeji pobliz
iridia a osmia, vykazuji nejvyssi hustoty, které jsou u pevnych latek znamy za normalnich podminek
teploty a tlaku. Mald smérovost vazeb dale zptsobuje, ze nckteré kovy krystaluji v zavislosti
na vnéjSich podminkach v rtiznych uspotfadanich. Naptiklad Zelezo vykazuje pfi zahiivani nékolik
fazovych ptrechodi, kdy postupné vznikaji faze s odliSnymi krystalovymi strukturami. Obecn¢ lze fici,
ze pii nizsi teploté jsou stald nejtésnéjsi uspotradani, pii vysSich teplotach se prednostné uplatiiuji

struktury s nizsi hustotou uspofadani.

4.2.2. Struktury molekulovych latek

Nesmérovymi vlastnostmi se mimo kovové vazby vyznacuji i van der Waalsovy interakce.
Proto vzacné plyny, jejichz vzajemné interakce pii nizkych teplotach v pevném stavu lze vysvétlit
pouze pritomnosti slabych disperznich sil, vytvareji krystalické struktury charakteru nejtésnéjsiho
uspotadani.

Strukturu podobnou nejtésnéjSimu uspoirddani nachdzime také u latek s viceatomovymi
pak lezi ve vrcholech a centrujicich bodech bunék nejtésnéjsiho usporadani. Molekuly kolem svych
téziSt pfitom mohou rotovat. Takto pifi nizSich teplotach krystaluje fada za normalnich podminek

molekulovych plynnych latek, naptiklad H,, CO, CH,4 a halogenovodiky.

V ptipadé, Ze tvar molekul se vyrazné odliSuje od koule, slabé van der Waalsovy vazby

umozni, aby se stavebni ¢astice krystalu usporadaly tak, aby byl prostor co nejvice vyplnén. Vzniklé

vvvvvv

symetrickymi tvary vytvareji krystaly, které patii do nejméné symetrickych krystalovych soustav,
predevsim trojklonné a jednoklonné. Z nesymetrickych a slozitych stavebnich ¢astic nelze totiz

sestavit vysoce symetrické prostorové utvary.

4.2.3. Struktury kovalentnich latek

Struktura kovalentnich latek je v prvé fad¢ urCena geometrickym usporadanim kovalentnich
vazeb, které spojuji stavebni Castice krystalu. Pozadavek na maximalni zaplnéni prostoru se uplatituje

v daleko mensi mife, proto nachazime ve strukturach rizné velké dutiny.

V pfipadé, ze atom jednoho prvku vytvari dvé kovalentni vazby, bude v krystalické forme

vytvaret obdobné jako tellur spirdloveé vinuté fetézce. V piipadé telluru se smérovy charakter vazeb
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projevuje uhlem 105° (obr. 4.20). Struktury atomu s tfemi kova-
lentnimi vazbami charakterizuji vrstevnatd uspotradani (naptiklad
krystaly arsenu). Dilezitym ptikladem vrstevnatych struktur je i uspo-
fadani grafitu (obr. 4.21). Struktura je tvofena vrstvami Sesterecné

usporadanych atomt uhliku, které spojuji vazby o s hybridizaci SP%

Zbylé orbitaly p vytvareji delokalizované 7 vazby, spojujici vSechny
atomy jedné vrstvy. Delokalizace elektronti 7 je pfi¢inou elektrické

vodivosti grafitu ve sméru podél Sesticlennych cykli. Vazba mezi

vrstvami je zprostiedkovana slabymi van der Waalsovymi silami.
Obrazek 4.20. Struktura telluru

Predstavitelem struktury s trojrozmérnym uspotrada-
nim stavebnich Castic je krystal diamantu (obr. 4.11). Atomy
uhliku vytvareji za vyuziti jednoho s a tfi p orbitalti Ctyfi
kovalentni vazby o (hybridizace SP*). Kazdy atom uhliku
ma proto ve struktuie ¢tyfi nejbliz§i sousedy ve vrcholech
pravidelného tetraedru. Vznika tak prostorova sit’ pevnych

kovalentnich vazeb, ktera diamantu udili charakteristické

fyzikalni a chemickeé vlastnosti.
Obrazek 4.21.  Struktura grafitu

4.2. 4. Struktury latek s vodikovymi vazbami

Vodikové vazby maji pievazné iontovy charakter. Atomy vodiku s pfevazujicim kladnym
nabojem vSak musi pfistupovat k elektronegativnim atomtiim ve sméru, ktery je dan polohou jejich
volnych elektronovych part. Vazba ma proto vyrazn¢ smérovy ucinek. Intermolekularni vodikové
vazby maji proto vét§inou rozhodujici vliv na usporadani krystalickych latek. Molekuly se orientuji
takovym zplisobem, aby sit vodikovych vazeb byla co nejrozsahlej$i. V pevném stavu proto
pozorujeme vzajemné propojeni aniontl kyselin a soli a v krystalohydratech molekul vody do fetézca,
vrstevnatych i trojrozmérnych uspotadani, které ovliviuji fadu vlastnosti téchto latek. Prikladem

uplatnéni vodikovych vazeb ve struktute pevné latky je i led (obr. 3.49).

4.2.5. Struktury iontovych latek

V predchazejicich kapitolach jsme vidéli, ze struktury krystald kovid jsou urceny tendenci
stejnych atomt k maximalnimu vyplnéni prostoru. O strukturdch kovalentnich krystalti rozhoduje
geometrie kovalentnich vazeb. V piipadé iontovych krystali hraji dilezitou Glohu elektrostatické
interakce opacné nabitych iontl, které se snazi pfritahnout do své blizkosti co nejvice opacné

nabitych castic.
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Oproti krystalim kovi se struktury iontovych sloucenin vyznacuji niz§imi koordina¢nimi ¢isly.
V pfipadé¢ kovalentnich krystalti vSak rozdil v koordinacnich €islech neni patrny. O zafazeni krystalu
mezi iontové latky rozhoduje shoda jeho vlastnosti s vysledky, které lze ziskat na zaklad¢ vypoctu
za vyuziti iontového modelu vazby v pevnych latkach. Tato piedstava vychazi z porovnani elektro-
statickych sil vyvolanych nahromadénim opaéné nabitych kouli a odpudivych sil, které vznikaji
v dtsledku kontaktu zaplnénych elektronovych obaltl iontl. V pfipadé€, ze termodynamické vypocty
vlastnosti pevné latky ziskané na zakladé tohoto modelu souhlasi s experimentalnimi vysledky, latka

muze byt zafazena mezi iontove krystaly.

Nejdiive vénujme pozornost nékterym znaktm, které rozhoduji o uspotradani iontd v pevnych
latkach. Pti predstaveé o nejtésnéjs§im usporadani kulovych castic jde predevsim o velikost iontl a roz-

dilnost jejich naboje.

Iontové poloméry

Vyznam pojmu iontovy polomér pfinasi fadu problému, které vychazeji z nejednoznacnosti
pii déleni vzdalenosti mezi nejbliz§im kationtem a aniontem ve struktufe. Nejjednodussim zplisobem,
jak tento problém lze fesit, je vybér jednoho Siroce rozsifeného iontu, k jehoz poloméru lze pak
vztahnout poloméry ostatnich iontii. Nejéastéji se pouziva anion O*", ktery vytvaii vazbu s velkym
poctem prvki. Tento ion navic patii mezi tzv. tvrdé Castice a je proto minimalné¢ deformovan ptiso-
benim vné&jsiho elektrického pole. VétSina publikovanych soubort iontovych polomért je zaloZena
na poloméru »(0O*") = 140 pm. V nékterych ptipadech se vsak vychazi z poloméru odvozeném
Goldschmidtem »(O*") = 132 pm. Pro strukturni avahy (napiiklad velikost parametri zakladni miize)
je vzdy nutné vychazet ze souboru polomérii odvozenych od stejného zakladu.

Dalsi problém pii pouzivani iontovych poloméra piinasi jejich zavislost na koordina¢nim ¢isle.
Pti poklesu koordinaéniho ¢isla klesa i velikost iontli, a to v pomérech, které odvodil Goldschmidt
(viz kap. 4.2.1). Proto jsou ve vétsing tabulek uvadéné iontové poloméry doplnény koordinaénim
¢islem nebo piepocitany na koordinacni ¢islo 6. V tabulce 2.8 jsou uvedeny iontové polomeéry
s prislusnymi koordinac¢nimi Cisly ziskané na zakladé vyhodnoceni rentgenostrukturnich dat velkého
poctu sloucenin, predev§im oxidl a fluoridl. Na zaklad€ uvedenych hodnot Ize odvodit obecné trendy,
které iontové poloméry vykazuji:

1. Ve skupinach prvki periodické soustavy se iontové poloméry zvétsuji s protonovymi Cisly:

Li"<Na" < K" <Rb" < Cs" nebo F <ClI <Br <I

224

ionty pfechodnych kovil).

2. Poloméry iontl stejného naboje se zmensuji v periodach:
Ca** > Mn*" > Zn*"
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3. 'V piipadé, Ze ion vytvaii okoli s riznymi koordina¢nimi ¢isly, jeho polomér se zvétSuje
s ristem koordinace v poradi:
4 <6<8<10< 12
4. Tvofti-li atom vice kationtl, je ion s nejvétsim nabojem nejmensi:

Fe*" > Fe**

5. Poloméry iontd lanthanoidi se s rostoucim atomovym ¢islem mirn€ zmensuji.

Koordinaéni ¢isla

U iontovych sloucenin, které jsou tvofeny vzdy nejméné dvéma riznymi prvky, musime
uvazovat vice koordinacnich ¢isel. U struktur podvojnych (binarnich) sloucenin typu A,B,, je tfeba
rozliSovat dvé koordinac¢ni ¢isla: n, (udavajici pocet atomti nebo iontl nejblizsich k iontu A) a koordi-
nacni ¢islo ng (pocCet atomid nebo iontd nejblizsich k iontu B). V podvojnych slouceninach AB jsou
koordinaéni ¢isla na a ng obou iontl stejnd, u sloucenin A,B pro koordinacni Cisla plati 2n, = ns.

U potrojnych (ternarnich) sloucenin je nutné zavést koordinacni ¢isla tii.

Tabulka 4.5. Vztah mezi velikosti poméru kationtu a aniontu a jejich vzajemnou koordinaci

Pomér poloméra
kationtu a aniontu
Fitt,

Zptsob Koordinaéni

. o . Znazornéni
koordinace cislo kationtu

< 0,155 linedrni 2

0,155 az 0,255 trojuhelnikovy 3

étvercovy 4

0,414 az 0,732

oktaedricky 6

0,732 az 1,000 krychlovy 8

0,255 a7 0,414 tetraedricky 4 C%
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Koordinacni ¢isla iontovych krystal vyrazn€é zévisi na iontovych polomérech. Podminkou
stability krystall je vzdjemny dotyk kulovych oblasti iontli opacného naboje. Jestlize se anionty, které
jsou ve vétsing pripadl vetsi nez kationty, spolu dotykaji, vytvaieji dutiny. V pfipad¢, Ze se kation
diky své velikosti miize v dutiné voln¢ pohybovat, bude struktura nestabilni. V tomto pfipad¢ se totiz
snizi elektrostaticka interakce opacné nabitych iontii, zatimco Castice se stejnymi néboji (anionty)
zustanou v dotyku. Dojde proto k pfeskupeni iontl, které povede ke struktutfe s nizSim koordina¢nim
Cislem. Pripustné velikosti dutin, které 1ze zjistit na zakladé geometrickych uvah a vyjadfit jako pomér
polomért kationtu a aniontu, jsou uvedeny s piislusnymi koordinac¢nimi ¢isly v tab. 4.5. Pouze u koor-
dinac¢nich cisel 1 a 2 mohou byt poloméry kationtl a aniont1 libovolné. Na druhé stran¢ ani pfi stejné
velikosti kationtli a aniontli nenachdzime u iontovych krystali koordinaéni ¢islo 12, které odpovida
nejtésnéjSimu uspoiadani. Takovato struktura neni vyhodnd z hlediska elektrostatickych sil, nebot’
uvadi do kontaktu velky pocet iontl se stejnym nabojem, jejichz odpuzovani vzniku latek zamezuje.

Pomér polomért iontli Ize vyuzit k pfedpoveédi uspotradani ¢astic v krystalu v mnoha ptipadech,
prestoze velikosti iontl jsou nejednotné a méni se s koordina¢nimi ¢isly. Nejspolehlivéjsi predpoveédi
jsou u komplexnich fluoridii a v ptipadé soli oxokyselin s vyznamnym piispévkem iontové vazby mezi
kationy a aniony. Nejvétsi rozdily naopak nalézame u jednoduchych struktur, predev§im halogenidii

alkalickych kovi a oxidii kovi alkalickych zemin.

Stabilita iontového krystalu

Kritériem stability krystalové struktury a termodynamickym kritériem rozhodujicim o tom,

kterd z moznych struktur vznikne, je Gibbsova volna energie odpovidajici vzniku krystalu
M*(g) + X7 (g) —> MX(s) AG® = AH® — TAS® (4.4)

Jestlize AG° ma zapornéjsi hodnotu pro pfipad vzniku struktury A nez B, pak pfechod ze struktury B

do struktury A je samovolny a za norméalnich podminek se bude pfednostné tvorit struktura A.

Proces vzniku struktury z plynnych iontil je tak exotermicky, Ze v blizkosti pokojové teploty
muizeme prispévek entropie zanedbat. Diskuse o termodynamickych vlastnostech krystall se proto
zamétuje na miizkovou energii AH°. Struktura, jejiz vznik je doprovazen nejvétsim uvolnénim tepla
je nejstabilnéjsi a vykazuje nejsilnéjsi vazebné interakce. Mrizkové energie, vypocitané z Bornova-
Haberova cyklu, zavisi na péti experimentalnich parametrech, z nichz zvlasté elektronové afinity
nejsou stanoveny zcela piesné. Proto se hodnoty mfizkovych energii, z nichz n¢které jsou uvedeny

v tabulce 3.15, nékdy mirn¢ odliSuji od hodnot vypocitanych z termodynamickych dat.

Potencialni energie krystalu

Pro posouzeni, zda se v krystalu rozhodujicim zpisobem uplatiuji iontové interakce, je
mozné na zéklade¢ teoretickych tivah o interakcich mezi ionty vypocitat potencialni energii krystalu.

Pfi vypoctu je nutné uvazovat n¢kolik energetickych piispévki. K prispévkiim, které snizuji vyslednou
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hodnotu energie systému (zvySuji jeji zapornou hodnotu)
patii elektrostatické interakce mezi opacné nabitymi ionty

a van der Waalsovy disperzni sily. Proti témto vazebnym ‘
interakcim plisobi odpudivé sily, které jsou vyvolavany 1

' R
prekryvem uzavienych elektronovych vrstev iontd. \_ odpudivé sily

\ Ly
\ rovnovazny stav

Potencialni energie

Vysledna zavislost potencialni energie krystalu na vzda-

lenosti dvou sousednich opa¢né nabitych iontd je uvedena

na obrazku 4.22. Odpudivé interakce piisobi pfi velmi
malé vzdalenosti iontli a jejich vzrist je velmi strmy.
Minima potencialni energie dosahuje krystal v okamziku

vyrovnani pfitazlivych a odpudivych sil. Tomu také

odpovida rovnovazna meziiontova (vazebna) vzdalenost /. 1

Potencialni energii rovnovazného stavu lze vypocitat

za vyuziti Bornova-Mayerova vztahu Obrazek 4.22.
Piispévky potencidlni energie v iontovém krystalu
B N A QA QB e ] * v zavislosti na meziiontové vzdalenosti x

V (lfT)A, 4.5)

4r gyl

kde Qa, Op predstavuji naboje iontd a /* konstantu (34,5 pm). Uspotradani iontd ve struktufe (symetrii
miize) charakterizuje Madelungova konstanta A4, ktera nezavisi na meziiontovych vzdalenostech.

Hodnoty Madelungovych konstant n¢kterych predstaviteltl iontovych krystalli jsou uvedeny v tab. 4.6.

Tabulka 4.6. Madelungovy konstanty

strukturni typ A strukturni typ A
CsCl 1,763 TiO, 2,408
CaF, 2,519 ZnS (sfalerit) 1,638
NaCl 1,748 ZnS (wurtzit) 1,641

Pii T=0, kdy nemusime uvazovat pfispévek kinetické energie, odpovida zadporna hodnota
potencialni energie vypocitana podle vztahu (4.5) mfizkové energii. Porovnani vypocitané miizkové
energie s hodnotami ziskanymi na zékladé Bornova-Haberova cyklu ukazuje, jak velky piispévek
predstavuji v krystalu iontové sily. Nejlepsi shody Ize nalézt v ptipadé, Ze rozdil elektronegativit
neutralnich atomu je vEtsi nez 2. V téchto ptipadech lze k popisu struktur plné vyuzit iontovy model
krystalu. Pfi rozdilu elektronegativit mensim nez 1 se pfednostné v krystalu uplatiiuji kovalentni vazby.
Kritérium elektronegativity vSak neuvazuje ulohu tvrdosti iontd (viz kap. 2.3.4). Proto nelze jedno-
zna¢n¢€ rozhodnout, zda je to elektronegativita atomid nebo tvrdost iontil, co rozhoduje o vysledném

charakteru vazby v krystalu iontového charakteru.
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Vyuziti miizkovych energii
Borntiv-Mayeriv vztah ukazuje, Zze se miizkova energie pro dany typ struktury (dano kon-
stantou A4) s vyrazné€ iontovou vazbou zvysSuje s rostoucim nabojem iontd Qs a Op a s klesajicimi

meziiontovymi vzdalenostmi v krystalu (/). Zmény energie krystalti se v anorganické chemii ¢asto

vyjadiuji elektrostatickym parametrem, &:
&= 0a 08/l (4.6)

Velikost elektrostatického parametru a tim i mfizkové energie se Siroce projevuji v nékterych vlastno-
stech iontovych krystald, naptiklad:

1. velké kationty stabilizuji ve struktufe velké anionty. Z toho diivodu se s rostouci velikosti
kationtu zvySuje teplota rozkladu teplotn€ nestalych sloucenin (napiiklad uhli¢itant).

2. Ccastice s vysokymi oxidacnimi €isly jsou stabilizovany malymi anionty. Zvlasté fluoridovy
anion ma v porovnani s ostatnimi halogenidovymi anionty vysokou schopnost stabilizovat
vy$si oxidacni Cisla kovi.

3. slouceniny s velkym rozdilem ve velikosti iontl jsou vétSinou rozpustné ve vodé. Ve vodé

se naopak nejhtie rozpoustéji slouceniny, jejichz ionty maji blizké polomeéry.

4.2. 6. Izomorfie a polymorfie latek

Slouceniny téhoz stechiometrického typu, obsahujici ¢astice s podobnym pomérem velikosti
stavebnich castic a poutané z hlediska smérovych vlastnosti vazbami obdobného charakteru, mivaji
dosti asto blizké nebo prakticky stejné strukturni uspotfadani. Latky, které krystaluji v téze krystalové
soustaveé a maji rozmérove velmi podobné zakladni bunky, v nichz jsou stavebni jednotky usporadany

tymz zplisobem, nazyvame izomorfni (stejnotvaré).

Zakladni vlastnosti izomorfnich latek je schopnost vytvaret smésné krystaly, piipadné jsou
schopné tzv. prertstani. Smésné krystaly vznikaji tak, Ze se z roztoku nebo taveniny dvou latek
vylucuji krystaly jednoho typu, obsahujici dvé slozky v proménném a nestechiometrickém zastoupeni.
Pfi prerdstani krystal jedné latky, po ponofeni do nasyceného roztoku druhé latky nartsta dal pii za-
chovani ptivodniho tvaru.

Izomorfni krystaly musi mit dale podobné fyzikalni vlastnosti, napiiklad Stépnost, elektrickou

a tepelnou vodivost, tepelnou roztaznost a optické vlastnosti. Proto nemtizeme zaradit mezi izomorfni

latky vSechny slouceniny, které naptiklad krystaluji v krychlové soustave.

Typickymi pfedstaviteli izomorfnich latek jsou nékteré sirany. Izomorfni jsou napiiklad skalice
— MgSO4-7H,0, NiSO4-7H,0, ZnSO4-7H,0 a MnSO,- 7 H,0, dile kamence — podvojné sirany
obecného slozeni M%MH(SO4)2~ 12 H,0. Jiné izomorfni fady tvoii slouceniny Rb,SO,4, Cs,SOy,
Ag2804, leSO4 a krystaly KH2P04, KHQASO4, NH4H2PO4, RbH2P04 a CSH2PO4. Posledni rada je
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zajimava tim, Ze morfologie krystalu ziistivd zachovéna jak pii zdméné kationtd (K™ za NHy), tak
aniontt (H,POy4 za HAsOy).

Latky, jejichz krystaly mohou mit riiznou strukturu pfi stejném slozeni se nazyvaji polymorfni.
Jejich jednotlivym formam, které se liSi parametry a uspofadanim zakladnich bun¢k i vn&j$im tvarem
krystald, se fika modifikace. Vykazuje-li polymorfii prvek, nazyva se tento jev alotropie a modifikace
prvku se jmenuji alotropické modifikace. Rlizné polymorfni modifikace jedné a téze latky (prvku)
oznacujeme zpravidla a, £, y apod. Teplota, pii niz je stabilni faze o, je obvykle nizsi nez teplota
odpovidajici fazi S.

Existence vice modifikaci téze latky je vyvolana riznymi fyzikalné chemickymi podminkami
jejich vzniku (teplota, tlak, zpisob tepelného a mechanického zpracovani, charakter okolniho prostredi).
Fyzikalni vlastnosti polymorfnich modifikaci jsou nehledé¢ na jejich stejné chemické slozeni Casto

velmi riizné; stupen odliSnosti zavisi ve vétsi nebo mensi mife na typu struktury.

Ke zménadm ve vnitinim uspotfadani nékterych krystalickych latek dochazi tehdy, kdyz se
se zménou fyzikalnich podminek, jmenovité se zménou teploty, méni i vyhodnost struktur z hlediska
termodynamickych zakonitosti. Kazda krystalova struktura je energeticky stabilni za urcitych podmi-
nek, v urCitych rozmezich teploty a tlaku. Zména téchto podminek miize vést vlivem odpovidajiciho
prerozdéleni strukturnich jednotek ke zméné struktury. Pti dosaZeni urcité teploty, tzv. bodu zvratu,
se jedna modifikace pfeméni ve druhou, méni-li se teplota opaénym smérem, mize dojit pii zhruba
stejné teploté k navratu latky k ptivodni struktufe. Takovato oboustranné uskutecnitelna pfemeéna byva
oznaCovana za enantiotropni. Rychlost, jakou se transformace modifikaci uskuteciiuje, zavisi na veli-
kosti energetické bariéry, kterd obé formy odd€luje. Je-li bariéra vysoka, je pfeména velmi zpomalena
nebo znemoznéna, ¢ehoz prikladem je diamant, ktery by se mél za normalnich podminek samovolné

menit na grafit.

Pfemény latek vyvolané zvySenim tlaku obecné vedou ke vzniku krystalickych forem s vy$§imi
koordina¢nimi Cisly, t.j. k hustSim modifikacim. V pfipad¢ prvka faze vznikajici pii vysSich tlacich
nabyvaji nejcastéji struktury tézsiho prvku téze skupiny periodické soustavy. Napiiklad uhlik ziskava
strukturu kiemiku, kfemik strukturu cinu, tellur strukturu polonia. Pfi zvySeni teploty je naopak
kone¢na modifikace charakteristicka nizsi hustotou a mens$im koordina¢nim c¢islem. Dobrym
ptikladem je chlorid cesny, jehoz usporadani pfechazi pti teploté 445 °C na strukturni typ chloridu

sodného.

Ptikladem polymorfniho chovéni prvki jsou alotropické modifikace siry, uhliku, fosforu a fady

kovt, ptedevsim zeleza, cinu, zirkonia, titanu, thallia a nékterych lanthanoidu.

4.2.7. Zdkladni strukturni typy krystalu

Dosavadni zkuSenosti ukazuji, ze dosud znadmé krystalové struktury spadaji do nevelkého poctu

prostorovych grup. Struktury odpovidajici t€émto prostorovym grupam povazujeme za typické pro pii-
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slusné slouceniny. VSechny krystaly, které maji stejné relativni rozlozeni atomt, iontli nebo molekul
v zékladnich bunikach, patii ke stejnému strukturnimu typu a nazyvame je izostrukturni latky.
Je obvyklé, ze se strukturni typy oznacuji ndzvem mineralu nebo vyznacné latky téze struktury.
V dalsi ¢asti uvadime charakteristiku nékterych dulezitych strukturnich typd v tfidéni podle stechio-

metrického slozeni latek.

Struktury prvki

Méd’ (Cu)
Prostorova grupa Fm3m, zékladni buiikou je plosné centrovana krychle, motiv struktury tvofi

jeden atom, pocet vzorcovych jednotek 4, koordinacni ¢islo n = 12 (obr. 4.16b). Stejny typ struktury
maji také Ag, Al, a-Co, -Co, y-Fe, Ni, Pb, Pd, Pt, Rh, Th, Ir, La, Sr.

Hoi¢ik (Mg)

N

pocet vzorcovych jednotek 2, koordinacni ¢islo n = 12 (obr. 4.16d). Ve strukturnim typu hoi¢iku
krystaluji dale Cd, Ba, a-Co, Be, Os, Re, Se, a-Ti, a-Tl, Zn.

Wolfram (W)

Prostorova grupa Im3m, zékladni buiikou je prostorové centrovana krychle, motiv obsahuje
jeden atom, pocet vzorcovych jednotek 2, koordinacni ¢islo n = 8 (obr. 4.16¢). Stejnou strukturu maji

1 chrom a cesium.

a-Polonium (a-Po)
Prostorova grupa Pm3m, zékladni buiika je primitivni krychlova, motiv obsahuje jeden atom,
pocet vzorcovych jednotek 1, koordinacni Cislo n = 6 (obr. 4.16a). V tomto strukturnim typu za labora-

torni teploty nekrystaluje zadny jiny prvek.

Diamant

Prostorova grupa Fd3m, zakladni buiika je krychlova plosné centrovand, zdkladni motiv
obsahuje dva atomy, z nichz kazdy je obklopen Ctyfmi sousedy ve vrcholech tetraedru (obr. 4.11).

vvvvvv

polovodice Si, Ge, a-Sn.

Grafit

Prostorova grupa P6;/mmc, motiv obsahuje 4 atomy, pocet vzorcovych jednotek 4, koordinacni
¢islo n = 3. Usporadani vrstev je ziejmé z obr. 4.21. Vrstvy atomt uhliku jsou ve sméru Sesticetné osy
vazany slabymi van der Waalsovymi silami. Fyzikalni vlastnosti grafitu ve sméru této osy se vyrazn¢

odlisuji od sméru na osu kolmého.
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Struktury sloucenin typu AB

Chlorid sodny (NaCl)

Prostorova grupa Fi m3m, motiv obsahuje 1 vzorcovou jednotku,
pocet vzorcovych jednotek v zakladni burice 4, koordinacni Cislo Na
n=6 a Cl n=6. Strukturu lze popsat jako dvé krychlové plosné cen-
trované butiky obsazené ionty Na™ a CI, které jsou navzajem posunuty
o polovinu délky hrany zakladni buniky (obr. 4.23). Uspotradani typu
NaCl mé velké mnozstvi sloucenin, napi. halogenidy AgBr, AgCl,
AgF, KBr, LiBr, NaBr, RbBr, KCI, KF, KI, oxidy TiO, MnO, FeO,
NiO, nitridy a karbidy pfechodnych kovi. K typu NaCl patfi i stechio-

vvvvvv

Obrazek 4.23. Struktura NaCl metricky slozitéjsi slouceniny, v nichZ jsou miizové body nahrazeny

slozitymi ionty pfiblizné kulového tvaru.

Chlorid cesny (CsCl)

Prostorova grupa Pm3m, motiv struktury obsahuje jednu
vzorcovou jednotku, pocet vzorcovych jednotek v zékladni buiice 1,
koordina¢ni ¢islo Cs n=8 a Cl n=38. Struktura je tvofena dvéma
buiikami, primitivni krychlovou kationtd a primitivni krychlovou
aniontll. Buiiky jsou oproti sobé posunuty o polovinu délky télesové
uhlopricky zakladni bunky (obr. 4.24). Struktura typu CsCl je

vyhodna pfedevsim pro iontové slouCeniny, nebot uvadi kazdy

z iontd do pfimého kontaktu s osmi ionty nesoucimi opacny naboj.
Tuto strukturu maji nékteré chloridy, bromidy a jodidy velkych Obrazek 4.24. Struktura CsCl
kationtd (naptiklad CsBr, Csl, TICI, TII).

Sfalerit (¢-ZnS)

Prostorova grupa F43m, motiv obsahuje 1 vzorcovou jednotku, pocet vzorcovych jednotek
v zékladni bunce 4, koordinacni Cislo Zn n =4 a S n=4. Strukturu tvofi dvé plosn€ centrované
krychlové mfize. MiiZové body jedné z nich jsou obsazeny atomy Zn,
druhou mtiz vytvareji atomy S. Mfize jsou vzajemné¢ posunuty ve sméru
télesoveé uhlopticky o Ctvrtinu jeji délky (obr. 4.25). Struktura tohoto
typu se vyskytuje u sloucenin, ve kterych atomy uptednostiiuji z va-
zebnych nebo stérickych divodi tetraedrickou koordinaci a jejichz
vazby nemaji vyrazn¢ iontovy charakter. Mezi slouceniny této struk-
tury patfi vSechny halogenidy sttibrné, MnS, CdS, HgS, MnSe, ZnSe,
CdSe, HgSe, dale nékteré fosfidy a telluridy.

Obrazek 4.25. Struktura sfaleritu
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Waurtzit ($-ZnS)

Prostorova grupa P6smc, motiv obsahuje 2 vzorcové jednotky,
pocet vzorcovych jednotek na zakladni bunku 2, koordina¢ni cislo
Zn n=4 a S n=4. Zékladem struktury je Sesterecna buiika s tetra-
edrickou koordinaci stavebnich jednotek. Od struktury sfaleritu se 1isi
pouze polohou tetraedrii (obr. 4.26). Uspofadani miize vyhovuje
na rozdil od sfaleritu slou¢eninam s vys$§im podilem iontové vazby.
Krystaluji tak nékteré oxidy (BeO, ZnO), sulfidy, selenidy a telluridy

Obrézek 4.26. Struktura wurtzitu (Zn", Mn", Cd") a nitridy (AI"", Ga™, In"").

Nikelin (NiAs)

Prostorova grupa P6;/mmc, motiv obsahuje dvé vzorcové
jednotky, pocet vzorcovych jednotek v buiice 2, koordinacni ¢islo Ni
n=6+2 a As n=6. Zakladem struktury je deformované nejtésné&;jsi
SestereCné uspotfadani aniontl, ve kterém atomy Ni obsazuji
prizmat, z nichz kazdé je tvofeno Sestici atomu Ni (obr. 4.27b).
Na atomech niklu je koordinovano Sest atomil As (obr. 4.27¢), ale také
dva atomy Ni. Do kontaktu se tak dostdvaji atomy stejného prvku,
coz vyhovuje slou¢enindm uplatitujicim kovovou vazbu. Strukturu
nikelinu nalézame u binarnich slouc¢enin kovti nebo kovl s metaloidy,
naptiklad CoAs, MnAs, FeAs, NiGe, PdGe, IrGe, PdSn, AuGa,
CrSb, CrTe.

Struktury sloucenin typu AB,

Fluorit (CaF,)

Obrazek 4.27. Struktura nikelinu

Prostorova grupa Fm3m, motiv obsahuje 1 vzorcovou jed-

Obrazek 4.28. Struktura fluoritu

notku, pocet vzorcovych jednotek na zakladni buiniku 4, koordina¢ni
Cislo Ca n = 8 a F n = 4. Struktura je tvofena rozsitenou krychlovou
ploSn¢ centrovanou bunkou kationtl, jejiz vSechny tetraedrické
dutiny jsou obsazeny fluoridovymi anionty (obr. 4.28). Strukturni
typ fluoritovy nachazime u latek se stechiometrii AB, tehdy, kdyz
kationtova Cast slouCeniny A je relativné vEtsi nez Cast aniontova,

coZ nebyva bézné. Krystaluji tak napiiklad fluoridy BaF,, CdF,,

HgF,, SnF,, PbF,, SrF,, nékteré oxidy lanthanoidd a koordinaéni

slouCeniny, jejichz velké kationty a malé anionty obsazuji pfislusné mfizové body.
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Slouceniny se stechiometrii A,B mohou rovnéz odpovidat mfizim typu fluoritu, avsak s vymé-
nénou ulohou kationti a aniontd. Strukturni typ se nazyva antifluoritovy. Vyskytuje se napiiklad

u oxidu, sulfidt a selenidtt mensich kationti lithnych, sodnych a draselnych.

Rutil (TiO,)

Prostorova grupa P4,/mmm, motiv obsahuje dvé vzorcové
jednotky, pocet vzorcovych jednotek v zakladni bunce 2, koordinacni
Cislo Ti n=6 a O n=3. Struktura je také ptikladem nejtésné¢jsSiho
Sesterecného usporadani aniontil, ve kterém kationty obsazuji pouze polo-
vinu oktaedrickych dutin. Vysledkem je ¢tvere¢né usporadani (obr. 4.29).
Na atomech Ti jsou oktaedricky koordinovany skupiny atomu kysliku,

a naopak kazdy atom kysliku lezi ve stfedu rovnostranného trojuhelnika

atomu Ti. V rutilové struktufe krystaluje fada fluoridi (MgF,, MnF,,
Obrizek 4.29.  Struktura rutilu Fer, COFz, Nle) a oxida (VOz, NbOz, CI'Oz, MOOZ, MHOZ, ReOz,
OSOZ, Sl’l02, PbOQ, TCOQ).

Struktury sloucenin tvorené vice nezZ dvéma riiznymi atomy

Perovskit (CaTiO;)

Prostorova grupa Pm3m, motiv obsahuje jednu vzorcovou jed-
notku, pocet vzorcovych jednotek na zakladni bunku 1, koordinacni
¢islo Ca n=12 a Ti n = 6. Strukturu ptedstavuje jednoduché krych-
lové buiika iontt Ca”", ktera je zasunuta do stejné buiiky iont Ti*",

a to tak, ze vrcholy zékladnich bun€k jedné mfize lezi ve stiedech

bun¢k druhé mfize. V poloviné hran mfize tvofené atomy titanu jsou

umistény kyslikové atomy (obr. 4.30). Struktura perovskitu neobsahu-
je Zadné komplexni (kyslikate) anionty, protoZe kazdy atom vapniku . 0 o ura perovskitu
sousedi s dvanacti stejné vzdalenymi atomy kysliku a atomy titanu

maji kyslikovych sousedt Sest. Proto vSechny latky o stechiometrickém slozeni ABC; (kde C je kyslik),
které krystaluji obdobné jako perovskit, je nutno povazovat za podvejné oxidy. Patii k nim SrTiO;,
BaTiO;, CuZnO;, BaZnO; a SrSnOj;. Je zajimavé, Ze se perovskitové struktuie blizi i usporadani KIO;

a nékterych obdobnych latek, které jsou tvoreny charakteristickymi oxoanionty.

Spinel (MgAl,04)

Prostorova grupa Fd 3m, motiv obsahuje 2 vzorcové jednotky, pocet vzorcovych jednotek na za-
kladni buiiku 8, koordinacni ¢islo Mg n =4 a Al n=6. Zaklad struktury, ktera je spiSe komplexem,
vytvaii krychlové plosné centrované usporadani atomu kysliku. Pfi obecné formulaci vzorce AB,O4
atomy A pak obsazuji osminu tetraedrickych a atomy B polovinu oktaedrickych dutin (obrazek 4.31).

Tyto normalni spinelové struktury (usporadani MgAIl,O4) vykazuji slouCeniny s tfikrat kladn€ nabitymi
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kationty B**. Takovou strukturu maji naixlad slou- 2
¢eniny MgMn,0,, Cd'Ca}' O, (t.j. Co;0,) a FeALO,. ] Q A—
Kromg rozloZeni katiorit A v tetraedrickych a katiofitB X '!
v oktaedrickych dutinach jsou znama také uégéani & 721 L
inverzni, kdy oktaedrické polohy jsou obsazenyha I
druhy kationti (A a B), zatimco polohy tetraedrické
obsazuji pouze kationty B. Takovy typ strukturydse
néazorre vyjadiit vzorcem B(AB)Q. K inverznim spi-
nelim pati nagiklad FéFe)' O, (t.j. F&0,), NiFe,O,,
Zn,TiO, a CoSnQ,.

Co ©A eB

Obrazek 4.31. Struktura spinelu

4. 2. 8. Tuhé roztoky a intersticialni sloeniny

Tuhy roztok (technologicky nézeslitina) je zvlastni (samostatnd) faze, obsahujici akespo

dwveé sloZzky. Jeji prostorovaifit se shoduje siiZi jedné ze sloZzek (rozpo&dta nebo rozpushé latky)

a n¥izové parametry (velikosti zakladnich Bighurcuje chemické sloZeni fazi. Nahrazenighterych
atomi v zakladni struktie jinymi atomy s fiblizné stejnymi rozndry a blizkou elektronegativitou
vznikaji substituéni tuhé roztoky. Atomové poloniry sloZek tuhého substitniho roztoku se nesi
navzajem lisit vice nez o X5 %. Navic musi slozky krystalovat ve stejnégzamUvedené podminky
sphuji nagiklad Cu a Au nebo Ag a Au. Obdabbyla dokonald misivost a tim i vznik gsmych
krystak (viz kap. 4.2.6) pozorovana u NaCl a AgCl (rozadilvelikosti kationi 15%) nebo u olivii
Mg,SiO, a FeSiO,, kde rozdil mezi velikosti katiomtini pouze &6. V piipad NaCl a KCI (rozdil

ve velikostech katiofit36%) se smisné krystaly za normalnich podminek nevigjia

UloZenim atom rozpus¢né latky do intersticialnich poloh rozpogdia, které odpovidaji
mezeram v jeho krystalovéifii, vznikaji intersticialni tuhé roztoky. Fikladem je rozpoushi
nekowi s malymi atomovymi polosny (H, B, C, N, O) ve strukturachigchodnych kot (Cr, Fe, Ni).
Pritom dochazi k expanzi zakladnich Bkmmozpou&tdla. Technicky dlezité jsou intersticialni tuhé
roztoky uhliku v prostorava plo$g centrovaném uspadani Zeleza (ferit a austenit).

Jestlize seiprozpoustni atonti (nagiklad H, B, C, N) nezachovavéyodni prostorova iz
rozpoudtdla, dostaneme misto intersticialniho tuhého raztotersticialni sloué¢eninu. Jejich struk-
tury jsou vytvdeny:

a) z kovovych atomd A uspdédanych ve strukie odliSného typu neZ krystaluje samotna

(Cistd) sloZka A,

b) z malych nekovovych ataimB obsazujicich oktaedrické nebo tetraedrické gutimvové
strukury. Zmisob obsazeni dutinfipom zavisi na usga@dani kovovych atofna pongru
polomera atomi A a B. Rikladem intersticialnich sl@enin jsou napiklad ZrH, TiH, TiC,
ZrC, VC, NbC, WC, &N, FeN, TaC, FeC.
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Dalsim ptikladem struktur tuhych latek jsou intermedialni faze. Jejich strukturu urcuji rozdily

ve velikostech zékladnich slozek (atomti A a B), elektrochemickych potencidlech a elektronovych

konfiguracich. Za urcitych podminek lze intermedialni faze oznacit intermetalickymi slou¢eninami.
Ptikladem této skupiny tuhych latek jsou CusZng, CugAl,4, MgCu,, MgNi,, AgHg, Mg,Pb.

4.2.9. Krystaly s realnou strukturou

Dosud jsme krystalovou strukturu povazovali za idealn¢€ periodickou, se zakladnim motivem,

ktery se pravideln¢ opakuje ve tfech smérech. Realna krystalova struktura je vzhledem k idealizované

predstavé urcitym zpltisobem poruSena. Za poruchu idealni krystalové struktury povazujeme kazdou

odchylku od dokonalé periodi¢nosti. V zavislosti na koncentraci poruch ve struktufe se vyznamné

meéni i vlastnosti krystalu.

Z geometrického hlediska lze poruchy (defekty) idedlni krystalové struktury rozdélit piede-

v§im na bodové a carové.

Bodové poruchy

@000

Bodové poruchy v krystalové struktufe nalézame tehdy, kdyz O O O

a) chybi atom (ion) na misté, které ma byt v idealnim

uspotadani obsazeno,

@ @000
00 O®

b) v misté, které je v idedlnim ptipade ve struktute neobsazeno, O O O

je nadbytecny atom (ion).

OLIOX:101%

Poruchy prvniho typu se nazyvaji vakance a oznacuji se jako Schottkyho =Na" O =Cl~

poruchy. Vznikaji naptiklad tak, Ze pfi vysokych teplotach opusti nékte-

Obrazek 4.32. Piiklad Schott-

ré atomy svou fadnou polohu a difunduji na povrch krystalu (obr. 4.32). kyho poruchy krystalové miize

el
q ;
Y ;
“’ "
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Obrizek 4.33. Hranové dislokace v krystalu

Carové poruchy

Vyrazné odchylky nékterych experimentalné zjiste-
nych vlastnosti (pevnost v tahu) od teoretickych hodnot
zpusobuji u kovil tzv. hranové poruchy, kdy jedna
ze svislych vrstev atomu konéi na pomyslné piimce
prochazejici krystalem. Ostatni vrstvy se pak této ano-
malii ptizplsobi (obr. 4.33). Pfi mechanickém plsobeni

muze hranova porucha ,,vyplout™ az na povrch krystalu.
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Jistym ptikladem carové poruchy je tzv. Sroubova porucha. Lze si
ji predstavit tak, ze sled rovnobéznych vrstev atomil je jakoby nastfizen
a pivodne¢ idedlni rovinné vrstvy krystalu se méni ve Sroubové (obr. 4.34).
Tato porucha se Casto uplatituje pfi krystalizacich a neptiznivé ovliviiuje
kvalitu pfipravovanych krystald.

Obrazek 4.34. Sroubové dislokace v krystalu
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5. Reakce anorganickych sloucenin

Vazby mezi atomy v urcité latce jsou uspotradany tak, aby soubor vazajicich se atomt mél co
vnitiniho uspotfadani (chemické kvality) 1ze prekonat bud’ zménou vnéjsich fyzikalnich podminek
(napriklad teploty nebo tlaku) nebo tim, Ze latku uvedeme do kontaktu s jednou ¢i n€kolika jinymi
vhodnymi latkami. V obou pfipadech mize dojit ke zmén¢ kvality zacastnénych latek — chemické
reakci. Z makroskopického hlediska je chemicka reakce déjem, pii némz urcité latky — tzv. reaktanty
(vychozi latky) zanikaji a jiné, tzv. produkty (vysledné latky) se vytvareji.

Jako priklad iniciace chemické reakce zménou fyzikdlnich podminek je ¢asto uvadén rozklad
nékterych latek pii zvySené teplote. Krystaly oxidu rtutnatého vystavéné z atomt rtuti a kysliku, které
jsou vazany polarn¢ kovalentnimi vazbami, se pfi zahfivani rozkladaji na elementarni rtut’ a kyslik

podle reakce
2HgO —— 2Hg + O,

V kapalné rtuti jsou pak atomy vazany kovovou vazbou, vazba v molekulach kysliku je ¢ist¢ kovalentni.

Piikladem druhého zpisobu vyvolani chemické reakce mtlize byt pfimé sluovani velké fady

latek, naptiklad siry s velmi reaktivnim fluorem, kdy vznika fluorid sirovy
S+ 3F, ——> SFs

Reakce probiha spontanné jiz za laboratorni teploty. V jejim prubéhu zanikaji jednoduché kovalentni
vazby molekul siry Sg a jednoduché kovalentni vazby molekul F,. Vytvareji se naopak kovalentni
vazby S—F, které vykazuji maly iontovy pfispévek.

Z mikroskopického hlediska lze tedy jakoukoliv chemickou reakci povazovat za proces
reorganizace dosavadniho uspotradani vazeb, za prestavbu atomové a elektronové struktury latek.
Cestu, kterou se chemickd zména na atomarné¢ molekularni urovni uskutecniuje, nazyvame reakeni
mechanizmus daného procesu. Studium reakénich mechanizmu, které je jednim z nejdulezitéjSich
ukoll soucasné chemie, je pfitom uzce spjato s co nejdokonalejsi znalosti struktury atoml a molekul,
t.j. problémtim, kterym byly vénovany ptedchézejici kapitoly.

Pti charakterizaci chemickych reakci je nutné vénovat pozornost jejich podstaté, mechanizmu
vzniku a zaniku vazeb, zménam v geometrii reagujicich slozek, kinetice jejich pribéhu i energetickym
bilancim (t.j. mnozstvi energie, které se pii chemickych déjich v riznych formach spotiebovava nebo
uvoliuje).

V dal$im vykladu se soustfedime pfedevsim na rozdé€leni reakci charakteristickych pro anorga-
nické slouceniny a jednotlivé skupiny reakci pak budeme charakterizovat z hlediska jejich mikro-

mechanizm s dirazem na povahu ¢astic, které v procesech vystupuji.
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5. 1. Znazornovani chemickych déji

Stejné jako pro oznacovani prvki a sloucenin je i pro chemické reakce zavedena urcita symbolika.
Od takového symbolického zapisu chemické reakce oCekavame, ze bude jednak specifikovat vSechny
vychozi latky a produkty reakce (nejlépe prostfednictvim jejich chemickych znacek a vzorcd) a zZe
bude udavat, jaké pocty molekul (atomd, iontd) vychozich latek se soucasné chemicky proméni

(tzn. spolu zreaguji) a jaké pocty molekul (atomtl, iontd) pfitom vzniknou.

Témto pozadavkiim vyhovuje zapis reakce chemickou rovnici, v niz se na levé stran¢ uvedou
ve formé souctu vzorce vSech vychozich latek reakce a na pravé strané v obdobné formé vzorce vSech
produktd. Ptitom vzorcim vychozich latek se predradi Ciselné faktory udavajici nejmensi celistvé
poéty molekul (atomt, iontll) vychozich slozek, které se musi soucasné chemicky pfeménit, aby
vznikly celistvé poc¢ty molekul (atomt, iontt) produktd. Ty se pak uvedou jako Ciselné faktory
predfazené vzorctim produktil na pravé strané rovnice. Ciselné faktory v chemickych rovnicich nazy-
vame stechiometrické faktory. Vycislena chemickd rovnice musi splinovat podminku, ze kazdému
druhu atomu uvedenému na jeji levé stran€ odpovida tyz pocCet atomt na strané pravé. Pokud vystupuji
v rovnici nabité ¢astice (ionty), soucet jejich naboji na levé a pravé strané rovnice musi byt stejny.

Chemické rovnice lze doplnit dal§imi symboly. Za jednotlivé slouceniny je mozné umistit
do zavorek symbol skupenského stavu, v némz pfti reakci jsou: s — solidus (pevna latka), / — liquidus
(kapalina), g — gaseus (plyn). V pfipadé, ze se jedna o vodny roztok reagujici latky, uvadime oznaceni
aq — aqueous. K Sipce nebo rovnitku zapisu reakce nékdy uvadime tidaj o teploté, tlaku, popft. kataly-
zator nebo prostiedi, v némz reakce probiha. Vedle rovnice vpravo lze uvést Ciselny udaj o energetic-
kych zménach, které reakci doprovazeji.

Bézné chemické rovnice vyjadiuji pouze latkovou bilanci chemického déje. Pti vyjadfovéani
mechanizmi chemickych reakci se stechiometrické vzorce reaktantli a produktt nahrazuji elektro-
novymi strukturnimi vzorci, popiipad¢ se vyznacuje i geometrické uspotadani molekul. Navic se
riznymi grafickymi postupy vyjadfuji dil¢i kroky a pohyby atomovych uskupeni v pribéhu déje.

Vyznamnou ulohu zde hraje i oznacovani symetrickych vlastnosti molekul, které se reakci ucastni.

5. 2. Rozdéleni chemickych reakci

vvvvvv

déleni reakci prihlizela k jejich vnéjSim projeviim, dnes se pozornost piesouva predevsim k jejich
mechanizmlm.

Velka rozmanitost chemickych déju se odrazi ve velmi slozitém klasifikacnim aparatu, ktery
je vSak nesourody a postrada obecnou platnost. Pfesto je nutné se seznamit s nékterymi, v chemické
literatufe b&zné uzivanymi zpusoby déleni. Z hlediska vnéjSich projevli chemickych reakci jde

predevsim o skupenské stavy reagujicich latek, pocet a povahu vychozich latek a vznikajicich
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produktl a o energetické bilance dé&je. Déleni chemickych reakci na zékladé mechanizmt vyZzaduje
rozdéleni kazdého procesu na fadu elementarnich krokd, které je nutné hodnotit z hlediska procest

na molekularni urovni.

Z hlediska poctu a povahy vychozich latek a produktt lze reakce tfidit zptisobem, ktery
je uveden v tabulce 5.1.

Tabulka 5.1. T¥idéni chemickych reakci podle poétu a povahy reakénich slozek

Typ reakce Obecné schéma a priklad
[zomerace sloucenina A —— sloucenina B
(1 molekula) (1 molekula)
NH,OCN —— H,NCONH,
Asociace sloucenina A ——> sloucenina B
(dimerace) (2 molekuly) (1 molekula)
2 N02 —_—> N204
Disociace sloucenina A —— sloucenina B
(dimeru) (1 molekula) (2 molekuly)
A12C16 — 2 A1C13
Sluc¢ovani prvek A + prvek B —— sloucenina C
(syntéza) 3 H, + N, — 2 NH3
sloucenina A + prvek B —— sloucenina C
2NO + 02 — 2 N02
sloucenina A + sloucenina B —— sloucenina C
NH; + HCI —— NH,CI
Rozklad slou¢enina A —— prvek B + prvek C
(anal}'lza) Ba(N3)2 E— Ba + 3 N2
slou¢enina A —— sloucenina B + prvek C
2KNO; ——> 2KNO, + O,
sloucenina A —— sloucenina B + slouc¢enina C
NH4NO3 e Nzo + 2 HzO
Substituce sloucenina A + prvek B —— sloucenina C + prvek D
NzO + Cu —> CuO + N,
Podvojna pteména |slouenina A + sloucenina B —— sloucenina C + sloucenina D
Zn0O + 2 HNO3 el ZH(NO3)2 + HQO
Pfeména vice latka A + latka B +latka C+... —— latkaD + latka E + ...
nez dvou latek 10NO + 6 KMnO, + 9 H,SO, —— 10HNO; + 3 K,SO4 + 6 MnSO,4 + 4 H,O
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Povazujeme-li za klasifikacni hledisko skupensky stav reaktantti, 1ze reakce rozdélit nasledovneé:
a) reakce probihajici v homogennim systému ve fazi plynné, naptiklad
Ha(g) + Cli(g) = 2HCl(g)
kapalné, napriklad
PCl; (/) + Bro(/) = PCl3Br, (/)
b) reakce probihajici v heterogennim systému mezi faizemi tuhymi, naptiklad
WO; (s) + NiO(s) = NiWO4 (s)
tuhou a plynnou, naptiklad
MoOs (s) + 3H,(g) = Mo (s) + 3H,0(g)
kapalnou a plynnou, naptiklad

2NaOH (ag) + CO>(g) = Na,CO;(agq) + H0 (1)

Podle energetické bilance chemického déje délime reakce na exoergické, pii nichz se energie
uvoliiuje a endoergické, pfi nichz reakéni soustava energii pfijima. Pokud jde pfitom o energii

tepelnou, oznacuji se tyto reakce jako exotermické a endotermické.

Naprosta vétsina chemickych déju je sloZena z fady elementarnich procesi, které v souhrnu
vytvareji mechanizmus celkové reakce. Kazda elementarni reakce pfitom predstavuje proces, ktery
probiha na drovni molekul a vede k jejich zménam. Mechanizmus celkové (souhrnné) reakce je proto
nutné hodnotit z hlediska elementarnich reakci, ze kterych se celkovy chemicky d¢&j sklada, a hlediska
molekulovych procest charakteristickych pro kazdy z téchto elementarnich krokti. Chceme-li porozumeét
mechanizmu dané chemické pfemény, je proto nutné s jistotou pfedevsim urcit vSechny elementarni
reakce, které zahrnuje. Pti identifikaci jednotlivych elementarnich reakci chemického procesu lze
vyuzit tzv. molekularity reakce. Molekularitou rozumime pocet ¢astic, které se musi soucasn¢ srazit,
aby se d& uskute¢nil. Podle tohoto kriteria rozliSujeme d&je monomolekularni (molekularita = 1),
které nastavaji v pfipadé rozpadu ¢astice na fragmenty a izomeraci. V piipadé bimolekularnich
reakci (molekularita = 2) nastava srazka dvou castic za vzniku produktd, trimolekularni reakci
(molekularita = 3) predstavuje srazka tii Castic. D&e o vyssi molekularité se prakticky neuplatiuji,
nebot’ pravdépodobnost soucasné srazky vice nez tii ¢astic je velmi mala. Proto jakakoliv rovnice
s vysSimi stechiometrickymi koeficienty nevyjadiuje elementarni reak¢ni krok, ale souhrn elementar-

nich procesi.

Pro elementarni reakce déale plati, ze probihajici zmény struktury reaktantti jsou co nej-

jednodussi. Z tohoto hlediska Ize kazdou elementarni reakci zatradit k jedné z nasledujicich skupin:
1. Pienos elektronu, ktery neni spojen se Stépenim nebo tvorbou vazeb. Piikladem mize
byt reakce koordinacnich ¢astic
[Fe(dipy)s]™" + [Ru(dipy)s]*" —— [Fe(dipy)s]™" + [Ru(dipy)s]™,
pii které dochézi pouze ke zménam sily a délky vazeb. Z uvedeného ptikladu je zfejmé, ze molekuly,
které se ucastni elementarnich reakci, nemusi byt jednoduché. Nejjednodussi musi byt pouze

uskute¢néna chemicka zmena, ktera pii jednoduché srazce nastava.
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2. Vznik nebo Stépeni jedné chemické vazby. Prikladem je vznik molekuly Br, ze dvou

atomi bromu

Br*+ Br' + M —— Br-Br + M*
M predstavuje tieti téleso (naptiklad sténu reakéni nadoby), schopné pievzit uvolnénou reakéni
energii, kterd by jinak vyvolala zpétnou disociaci. V uvedeném piipadé kazdy atom pfispiva ke vzniku
vazby jednim elektronem. V dal§im piipadé

H +H — H-H
oba elektrony v nové vazb¢ pochazeji od jednoho reak¢éniho partnera. Obdobné, Stépeni vazeb muize
probihat homolyticky, kdy se elektrony vazby rozdé€li stejné mezi oba produkty reakce

-1 — I"+1°
nebo heterolyticky

(CH;);N-BF; ——> (CH;);N| + BF;

)2

3. Stépeni vazby a soucasny vznik vazby nové. Do této skupiny patii vSechny elementarni
reakce, pti kterych zanik i vznik vazby probiha soucasné v jednom kroku. Uvedené reakce probihaji

na molekulové Grovni a nazyvame je téz sou€inné. Jejich prikladem je reakce

RH + OH —— R + HOH

4. Soucasné Stépeni a vznik dvou vazeb. Takovéto reakce jsou vzacné a lze je dokumentovat

prikladem
0] 0)
AN AN
NO + ONO —> N + OO0 + NO
O/ O/

Studium mechanizmt je naro¢ny postup, ktery vyzaduje dokonalou znalost kinetiky probihaji-
cich procest a struktury reagujicich ¢astic. Proto jsou chemické déje podle jejich mechanizmi vétsi-
nou tfidény zjednoduSenym postupem, a to na zakladé druhu ¢astic, které v jejich pribéhu vystupuji.

Pomérné jednoduse Ize experimentalné zjistit, zda

1. mechanizmus reakce pfedstavuje pfesun vazeb mezi molekulami (molekulové reakce)

2. pii reakci dochazi ke vzniku a interakci iontti (iontové reakce)

3. reakce probiha pies vznik fragmentii molekul s nesparovanymi elektrony — tzv. radikali

(radikalové reakce).

U vysSe uvedenych typt reakci 1ze dale rozpoznat, zda rozhodujicim déjem je proces oxidacné-

redukéni, acidobazicky nebo koordinacni.
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5. 3. Molekulové reakce

Pocet probihajicich molekulovym mechanizmem neni pfili§ velky. Jejich studium vychézi
ze znalosti elektronové struktury a stechiometrie reagujicich ¢astic. Vlastni prubéh reakcei lze ve zjed-
nodusené predstavé popsat obdobnymi postupy, které byly vyuzity pii charakterizaci vzniku vazeb

interakci orbitalti atom, pficemz se vysledna reakéni pfeména uskutecni v jediném kroku.

Rikame téZ, Ze se pfi ném soucinng, tedy v jednom kroku, uskute¢iiuji viechny premény vazeb.
Mechanizmus je zieteln¢ molekulovy, protoze se v prib&hu reakce nevytvareji Zzadné meziprodukty,
které by mély iontovy nebo radikalovy charakter. Dochazi vSak k pfenosu elektronil, molekulové

reakce jsou proto soucasné oxidacné-reduk¢énimi procesy.

5. 3. 1. Prekryv hranicnich orbitalii

Ptiblizeni dvou molekul na vzdélenost vzajemné interakce se vyrazné projevi na chovani
elektront, které obsazuji hrani¢ni orbitaly (HO) (viz kap. 2.3.3 a 3.2.3). Elektrony obsazujici nejvyssi
obsazeny orbital (HOMO) v jedné molekule se snazi obsadit nejniz$i neobsazeny orbital (LUMO) mo-
lekuly druhé. Jedna z molekul pak vystupuje jako donor a druha jako akceptor elektrond, obé ¢astice
vytvoii donor-akceptorovy komplex. Obdobné¢ mohou pfi interakci atoml s molekulami plisobit

i elektrony na atomovych orbitalech.

Pii chemickych reakcich je vzajemna orientace interagujicich molekul dana statistickym
rozdélenim. Vyznam maji ty orientace molekul, pti kterych reakce probihd za nejvyhodnéjsich
energetickych podminek. Tato podminka je splnéna v pfipad¢, Ze piekryv mezi odpovidajicimi
hrani¢nimi orbitaly je v okamziku srazky molekul maximalni. Proto je nutné moznost interakce HO

hodnotit na zakladé obdobnych pravidel, ktera byla odvozena pro prekryv orbitali atomovych.

Podminka prekryvu HO vsak neni dostacujici. Pfi pfenosu elektronli se vyznamné uplatiuji
vlastnosti elektronovych systémul reagujicich ¢astic, které urcuji mozny smér elektronového prenosu.
O tom, kterd z molekul bude pfi interakci vystupovat jako donor ¢i akceptor elektronti, rozhoduje
energie, kterou je nutné vynalozit k uvolnéni elektront z HOMO jedné z reagujicich Castic a energie,
ktera se uvolni pfi pfijeti elektronu do LUMO druhé ¢astice. V jednoduchém ptipadé, kdy reaguji dvé
ruzné stejnojaderné dvouatomové molekuly, 1ze ocekavat prenos elektronll pouze ve sméru od mole-

kuly elektropozitivnéjsiho prvku k molekule prvku elektronegativnéjsiho.

5. 3. 2. Priklady mechanizmii molekulovych reakci

Nejjednodussim ptrikladem reakce dvouatomovych stejnojadernych molekul je izotopova

vymeéna mezi H, a D,

H, + D, — 2HD
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Uvazujme, ze tento proces probihd jako bimolekularni reakce, pti které vznika pti kolizi Castic
Ctyfsttedovy prechodovy stav, ktery pfedurcuje vznikajici nové vazby
H——H

D——D
Nyni je nutné posoudit moznost piekryvu HOMO jedné molekuly vodi-
ku (68) s LUMO (o¥) molekuly druhé. Vzhledem k rozdilnym symet-
rickym vlastnostem obou orbitalti je vysledny prekryv nulovy (obr. 5.1).
Ptenos elektronové hustoty mezi HO nemtize nastat a reakce je symetric-  Obrazek 5.1. Prekryv MO o
ky zakazana. Oznaceni, Ze reakce je symetricky zakazéna znamenad, Ze o4 pri reakei molekul Hz a D:
ma vysokou aktivacni energii, t.j. velkou vysku energetické bariéry odd€lujici reaktanty a produkty a da-
nym mechanizmem neprobiha. Pro uvedenou izotopovou vymeénu je nutné uvazovat jiny mechanizmus.
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zahrnujicim vznik radikalt, jejichz reakce jsou zpravidla symetricky povoleny.

Dalsi symetricky zakazanou reakci je slu¢ovani dusiku s kyslikem za vzniku oxidu dusnatého
N2 + 02 ——> 2NO

Pienos elektronti z HOMO molekuly N, (o) do LUMO molekuly O, (7, 7¥) neni mozny vzhledem
k nulovému ptekryvu (obr. 5.2a). Jako LUMO molekuly kysliku zde pfitom vystupuji orbitaly 7, 7}
obsazené po jednom elektronu. Pfenos elektronti z molekuly kysliku na molekulu dusiku z hlediska
prekryvu mozny je (obr. 5.2b), je vSak zakazan z jiného divodu. Elektrony totiz nelze pfenaset z MO
molekuly elektronegativnéjSiho atomu (O,) na orbitaly molekuly elektropozitivnéjSich atomt (Ny).

Reakci Ize uskutecnit pouze pti vyuziti vyse lezicich MO a jeji aktivacni energie bude vysoka.

NO LUMO, r=*

0; LUMO, r*
(a)

0; LUMO, z*
(c)

Obrazek 5.2. Piekryv MO o molekuly N, a 73 (75) molekuly O, (a); z¥ (#;7) molekuly N; a z¥ (7 ¥) molekuly O; (b); 7 molekuly
NO a 7§ molekuly O, (c). Orbitaly oznaceny Srafovanim jsou obsazeny elektrony

Protikladem slucovani dusiku s kyslikem je reakce

2NO + 02 — 2N025
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ktera probih& velmi rychle jiz za laboratorni teplaJejim prvnim krokem je pragdodobré elemen-
tarni reakce, ifp které vznikéa pechodn&astice NQ
NO + O O - NO;
Pri této reakci je nutné uvazovat pouzemos elektronu od molekuly NO k molekulg. ®ak Ize
uvazovat pekryv HOMO molekuly NO (naifiklad jednim elektronem obsazenéhlp) a LUMO
molekuly G (7%), ktery je &Einny (obr. 5.2c) a reakce je symetricky povolené.pRenosu elektronu
zde dochazi ke snizeni elektronové hustoty na MOtekuly NO, cozZ vede k zesileni vazby-N.
Naopak zvyseni elektronové hustoty v MO* molekulyge projevi sniZzenitdadu vazby mezi atomy
kysliku a roztrzenim molekuly za s@sného vzniku vazeb novych
RN
OO0 + NO O - /N—O
O
DalSi phib¢h reakce za vzniku NQjiz neni sodasti vySe popsané elementarni reakce, ktera probiha

v prvém kroku chemické zny.

Mechanizmus molekulovych reakci sl@@ich molekul Ize hodnotit za vyuZiti Woodwardovych
Hoffmannovych pravidel, na zakladterych jsou posuzovany symetrické vlastnosti kidditezitych
orbitali reagujicichtastic, nejenom orbitalhrangnich. Mimo pravidla o zachovani symetrie orliital
je pro uskuteéneéni reakci dlezité i pravidlo o zachovani celkového orbitalnimementu hybnosti
a zachovani spinu (Wigner a Witmer 1928).

5. 4. lontové reakce

Pro \&tSinu typickych anorganickych y y cation /O/H N~
slowenin, jako jsou soli, kyseliny a zasady, \ / \ N :
tj. pro slogeniny s pevazujici iontovou \ Ne/ /H H\\~ y
vazbou, je neggZngjSim rozpoustdlem voda. y /9\ / /Q\ @
Také &tSina iontovych reakci probiha ve vod- @ H
ném roztoku. lontova sléanina v roztoku H\a/ .. _—H
disociuje na jednotlivé ionty, které jsou / /(-)\ N \
obklopeny molekulami vody vytvéjicimi H / \ H
tzv. hydratovy obal. Molekuly vody jsou H H

k iontim vazany na zakl&delektrostatické

interakce a je pochopitelnge se ke kation-

tam orientuji svymi atomy kysliku a k anidgm atomy vodiku. Takto poutané molekuly vody
ovliviji prostednictvim vodikovych vazeb i dalSi molekuly vodgk je nazn&no na obrazku 5.3,

Obrazek 5.3. Orientace molekul vody v roztocich iailmvych slowenin.

a tim i celou strukturu roztoku.
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Hydratovy obal iontd neni staticky utvar. VétSinou zde dochdzi k velmi rychlym substitucim
molekul vody a doba, po kterou je molekula vody vazana na uréity ion mize byt fadové az 10™'s.
U malych iontl s velkym nébojem, tj. v pfipadech silného elektrostatického plisobeni, je tato doba
deli, napt. u AI’" jsou to tadové vtefiny. Rovnéz H" a OH ™ maji své hydratové obaly.

Iontové reakce jsou vétsinou velice rychlé, coz je dano pfedevsim zminénou rychlosti vymény
molekul vody v bezprostfednim okoli nebo vymeény protoni a hydroxylovych skupin. Déli se na reakce
spojené se vznikem malo rozpustné slouceniny, tzv. sraZeci reakce, na reakce spojené s prenosem
protonu, tzv. acidobazické reakce a na reakce spojené s pienosem elektronu, tedy reakce oxidacné

reduk¢ni (redoxni).

5.4. 1. Srazeci reakce

Pti srazecich reakcich vznika v roztoku malo rozpustna latka v tuhém stavu. Jako piiklad Ize

uvést vznik siranu barnatého po smichani roztokd siranu sodného a chloridu barnatého
2Na" + SO; + Ba”™ + 2CI° —— BaSO4(s) + 2Na" + 2CI

Ionty sodné a chloridové se reakce netiCastni a ziistavaji hydratované v roztoku.

Oznaceni srdzeci reakce, mdlo rozpustna latka, podobné€ jako dobre rozpustna latka jsou kon-

vencéni a nemaji presné definice. Rozdily v rozpustnosti takto ozna¢ovanych latek jsou obecné fadové.

Rozpustnost latky vyjadiujeme koncentraci jejiho nasyceného roztoku za dané teploty.
K vyjadfeni rozpustnosti se tedy bézné€ pouzivaji hmotnostni zlomky, molarita nebo molalita.
Pro vyjadfeni rozpustnosti malo rozpustnych latek jsou tyto zptsoby nevhodné. K tomuto ucelu se

pouziva tzv. soucin rozpustnosti, S, ktery je definovan vztahem
S = [A]"-[B]", (5.1)

pricemz symboly v zavorkach vyjadiuji relativni molarity kationti a aniontil, exponenty n, m jsou
stechiometrické koeficenty piislusné disociacni rovnice.

Ptedpovidat rozpustnost iontovych sloucenin lze na zédkladé porovnani hodnot hydratacnich
energii Es (energie uvolnénd pii hydrataci iontll) a energie mtizkové Ey (viz kap. 3.7.1). V pfipadech
dobfte rozpustnych latek musi byt Es > Ey a naopak, slouceniny nerozpustné maji £y > Es. Hydratacni
energie a proto také rozpustnost slouCenin zavisi na teplot¢ a dale na koncentraci rozpusténé latky.
V nasyceném roztoku se mtizkova energie a soucet hydratacnich energii sob¢ blizi a existuje rovnovaha

mezi roztokem a pevnou fazi. K tomu, aby zacala spontanni krystalizace, musi byt roztok tzv. presyceny.

Z roztoku se mohou ne¢kdy vylucovat i pomérné dobie rozpustné slouceniny, jestlize jiné latky,
které by mohly vznikat, jsou jesté 1épe rozpustné. Pfikladem je vylouceni hydrogenuhli¢itanu sodného
z roztoku chloridu sodného a amoniaku nasyceného oxidem uhli¢itym pfi vyrobé sody. V roztoku

existuji rovnovahy mezi amoniakem a ionty NHj, mezi oxidem uhli¢itym a ionty HCO3 a CO3 .
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Z iontd, které v roztoku jsou pfitomny, mize vzniknout fada riznych soli. Z nich ma nejmensi

rozpustnost hydrogenuhli¢itan sodny, ktery se proto z roztoku vylu€uje ve forme jemnych krystald

Na" + NH; + CI” + HCO; —— NaHCO; + NH; + Cl”

5.4.2. Acidobazicke reakce

Kyseliny a zasady
Acidobazické reakce jsou chemické reakce, které jsou spojeny s pienosem protonu. Sama voda
podléhé v malé mife autoprotolyze

H,O H™ + OH"

Uvolnény proton H' je ihned v4zan na volny elektronovy par atomu kysliku molekuly vody za vzniku
oxoniového kationtu H;O". Ten existuje jen velice kratkou dobu, protoZe proton je mezi jednotlivymi
molekulami vody velice rychle vyméiovan. Primémy Cas, po ktery je proton vazéan k jedné molekule

vody je 10'* s. Pro rovnovaznou konstantu autoprotolyzy K, plati

H'][OH"
K. = —[ il ] (5.2)
[H,0]
Protoze koncentrace vody je prakticky konstantni (piiblizng 55 mol-dm™), miZeme vztah 5.2 omezit
pouze na iontovy soucin vody

K, = [H'][OH], (5.3)

ktery zavisi na teploté a na iontové sile a &ini p¥iblizné 10™'*. Z toho vyplyva, Ze koncentrace protonti

v &isté vodé je piiblizng 10" mol - dm . Na zac¢atku stoleti byla Serensenem odvozena stupnice pH

pH = —logay ~ —log[H'] (5.4)

kde ay ptredstavuje aktivitu protonli v roztoku. Uvedena stupnice pH také vychazela z tehdejsi
Arrheniovy definice kyselin a zdsad jako slou¢enin schopnych od3tépovat ionty H' resp. OH .
Bronsted rozsitil Arrheniovu teorii také na nevodné roztoky. Podle Breonsteda je kyselina atom,
molekula nebo ion se schopnosti odstépovat proton a zdsada atom, molekula nebo ion schopna tento
proton piijimat. Tento proces lze vyjadfit zapisem

A = B + H

kyselina zisada  proton

Kyselina A se stava zadsadou B~ po ztraté protonu. Zasada ma snahu proton ziskat a ptejit v kyselinu.
Podle tohoto zapisu je i anion kyseliny (naptiklad fosfore¢nan) zasadou.

Sila kyselin je obecné spojena se schopnosti odStépovat proton. Pro rovnovaznou konstantu
nejjednodussi protolytické reakce  HA ——> H™ + A~ plati:

a, - ay

K, = (5.5)

Aya
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nebo, nahradime-li aktivitu a pro zfedéné roztoky relativni molaritou
A ][H"

K o LA
[HA]

Rovnovazna konstanta pro protolytické reakce K, se nazyva disociacni konstanta kyseliny HA

(5.6)

a vzhledem k hodnotam, kterych nabyva, se pouziva jeji zdporny logaritmus —log K, a oznacuje se pK,.
Po zlogaritmovani a upravé vztahu pro disociacni konstantu dostaneme rovnici, kterd vyjadiuje vztah
mezi hodnotami pH a pK,. Pro hodnotu pH kyseliny plati:
a, A~
PH = pK, +log — = pK,+ log -2 ]
Ayia [HA]

Z uvedené rovnice je ziejmé, ze pri stejné koncentraci disociované a nedisociované formy kyseliny

(5.7)

hodnota pH odpovida hodnoté pK,.

Silné kyseliny, jako jsou kyselina sirové, chlorovodikova nebo dusi¢na se ve vodném zfedéném
roztoku pln€ disociuji a hodnoty pK, jsou mensi neZ nula. Hodnoty pK, v rozmezi 2 az 7 odpovidaji
slabym kyselindm, které ve vodném roztoku jen castecné disociuji. Hodnoty pK, veétsi nez 7
odpovidaji velmi slabym kyselinam, které se disociuji az ptfi neutralizaci v zasaditém prostiedi.
U vicesytnych kyslikatych kyselin se snizuji po sobé jdouci disocia¢ni konstanty pifiblizné v poméru:

K :Ky:K;=10":10°:10".

Jako piiklad si uvedeme hodnoty K, kyseliny trihydrogenfosforecné.

H;PO, = H' + H,PO; K, :% Ki=7,11-10" (pK,= 2,15) (5.8)
3 4
+ 2-
H,PO;, == H' + HPO} K, = % K>,=631-10"° (pK,= 7,20) (5.9)
2 4

[H'][PO; ]

2- 3- _
HPO; = H' + PO; K; = W K;=422-10" (pK3=12,37) (5.10)
4
100 %
HPO; POy
50 % -
0% T T T T T T T T Obrazek 5.4. Zavislost zastoupeni anionti
6 8 10 12 pH kyseliny trihydrogenfosforecné na pH roztoku
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Z hodnot disociacnich konstant 1ze vypocitat zastoupeni jednotlivych ¢astic v roztoku v zavis-
losti na pH a uvedenou zavislost znazorit v tzv. distribu¢nich diagramech. Distribu¢ni diagram

pro kyselinu fosfore¢nou je znazornén na obrazku 5.4.

Priseciky kiivek v distribuénim diagramu odpovidaji 50 % zastoupeni danych ¢astic a hodnoty
pH téchto bodi odpovidaji hodnotam pK,. Z hodnot pH, které odpovidaji maximalnimu zastoupeni
jednotlivych ¢astic v roztoku, vyplyvaji i hodnoty pH roztokt piislusnych soli. Na tyto hodnoty pH

je tfeba neutralizovat kyselinu fosforecnou pfi jejich piiprave.

V ramci periodického systému plati urcitd pravidla, podle kterych se méni sila kyselin.
U bezkyslikatych kyselin stoupa i jejich sila (klesaji hodnoty pK,) ve skuping, jak je patrné na hodno-
tach pK, uvedenych v tab. 5.2. U velmi silnych kyselin, jako jsou vodné roztoky halogenovodiki,
stoupa sila kyselin v fadé HF < HCl < HBr < HI. Tento trend odpovida zvétSujici se mezijaderné

vzdalenosti H-X, tj. sniZeni energie vazby a tudiz zvétsujici se schopnosti odstépit proton.

Tabulka 5.2. Hodnoty pK, nékterych kyselin

latka pK; pK: latka pK; latka pK;
H,S 7 14 H,S0; 1,9 HCIO 7,2
H,Se 4 12 H,SeO; 2,6 HCIO, 2,0
H,Te 3 11 H,TeOs 2,7 HCIO; -1
HCIO, -10

Pro kyslikaté kyseliny je tento trend obraceny a sila kyselin ve skupiné klesa, tak jak je patrné
z prvnich disociacnich konstant kyselin prvkt VI. hlavni skupiny. S klesajici elektronegativitou stre-
dového atomu kyseliny roste polarita vazby mezi timto atomem a kyslikem. V dasledku toho dochazi
k poklesu polarity skupiny OH a tim i disocia¢ni schopnosti kyseliny. Protoze elektronegativita prvki

ve skupiné klesd shora doli, klesa i sila kyslikatych kyselin.

Sila kyslikatych kyselin stoupa s rostoucim oxidacnim Cislem stfedového prvku kyseliny, jak je
také vidét v tabulce 5.2 na kyslikatych kyselinach chloru. Cim vy$si oxidaéni &islo prvek bude mit,
tim bude vazba ve skupiné O—H polarngjsi a kyselina siln&;jsi.

Nejbeznéjsimi anorganickymi zdsadami jsou hydroxidy. Jejich sila souvisi se schopnosti
disociovat napiiklad podle rovnice

MOH =— M  + OH

Se stoupajicim elektropozitivnim chovanim prvki stoupa polarizace vazby mezi kovem a atomem
kysliku skupiny OH a tim i sila hydroxida. Proto jejich bazicky charakter stoupa ve skupinach smérem

dolii a v periodach zprava doleva. Nejsiln¢jSim hydroxidem je tedy hydroxid cesny.
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Neutralizace

Reakce mezi kyselinou a hydroxidem se nazyva neutralizace. Jako ptiklad lze uvést reakci

kyseliny chlorovodikové s hydroxidem sodnym ve vodném roztoku
H +Cl + Na" + OH ——> Na + Cl" + H,0

Jak je z rovnice patrné, kyselina i hydroxid jsou ve vodném roztoku disociovany a ionty sodné a chlo-

ridové se na reakci nepodili. Jedna se tedy pouze o reakci mezi protonem a skupinou OH™

H + OH —— H,0 AH® =-56kJ-mol

Uvedené tepelné zabarveni reakce je stejné pro jakoukoliv neutraliza¢ni reakci mezi silnou kyselinou
a silnym hydroxidem, tj. mezi plné disociovanymi slouc¢eninami. Tato skutecnost potvrzuje, ze se
kationty hydroxidii a anionty kyselin neutraliza¢ni reakce neti¢astni.

Zasadu tvoii i anionty kyselin, které jsou schopny piijimat proton. Cim slabsi je kyselina HA,
tim silnéjsi bazi je jeji anion A". Naptiklad octan sodny je sul slabé kyseliny octové (pK, = 4,76)
a ve vodném roztoku je disociovan na kationty sodné a anionty octanové. Anionty octanové se chovaji
jako zasada a jsou schopny akceptovat proton. Po pfidani mineralnich kyselin, napt. HCI, dojde k pro-

tonizaci octanového aniontu a ke vzniku slabé kyseliny octové:

H" + CI" + Na" + CH;COO ——> CH;COOH + Na" + CI°
Uvedena reakce je typickym ptedstavitelem reakci vytésiiovacich, ve kterych silna kyselina vytésni
kyselinu slabsi z jejich soli. Tyto reakce se bézné pouzivaji pfi pfipraveé nebo pii vyrobé nékterych
béznych kyselin. Piikladem mtize byt historicky zptisob vyroby kyseliny chlorovodikové

NaCl + H,SO, —— NaHSO, + HCl

Dalsim prikladem neutraliza¢ni reakce je vznik polykyselin a polyaniontl u vicesytnych kyselin.
Uvedené polykyseliny a jejich polyanionty vznikaji kondenzaci jednoduchych vicesytnych kyselin.

Dojde ke vzniku kyslikového mistku a odstépeni vody.
"0;S-0-H + H-0-SO; —— 0;3;S-0-S0O; + H,0
V pfipadé chromant a fady dal§ich aniontd jsou rekce vedouci ke vzniku polyaniontl acidobazické

a jejich mechanizmus je zaloZen na protonizaci kyseliny, coz nasledn¢ vede k odStépeni molekuly vody:

2Cr0 + 2H" — Cr,0f + H,0

Rada téchto reakci je reverzibilnich a v alkalickém prostfedi vznikaji jednoduché anionty, napiiklad

Cr,03 + 20H ——> 2CrOFf + H,0O

Obdobné¢ se chovaji molybdenany nebo wolframany a soli vétSiny slabych kyselin. Okyselenim siln¢ alka-
lického roztoku kfemicitanti polykondezace vede az k nerozpustné polymerni formé oxidu kiemicitého.
V jinych piipadech musi byt vznikajici voda odstraiiovana (zahfatim) nebo se ke kondenzaci s kyse-

linou pouziva ptislusny oxid. Ptikladem mtize byt kyselina difosfore¢na nebo difosforecnan sodny:

2N32HPO4 e Na4P207 + HZO 4H3PO4 + P205 —> 3 H4P207
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Nevodna rozpoustédla

Voda je nejbéznéjsi prostiedi pro vétSinu acidobazickych reakci anorganickych sloucenin.
Je schopna protony pfijimat i odStépovat, obecné pienaset. Vedle vody je schopna protony prenaset
i celd tfada dalSich rozpoustédel. Tato rozpoustédla se nazyvaji proticka. Rozpoustédla, kterd nejsou
schopna prenaset protony, jako jsou napt. uhlovodiky, se nazyvaji aproticka. Proticka rozpoustédla se

dale rozd¢€luji na amfiprotni, protofilni a protogenni.

Amfiprotni rozpoustédla jsou latky, které mohou byt donory i akceptory protonu. K tomuto
druhu rozpoustédel patii vedle vody predevsim alkoholy, které mohou byt protonizovany, napfi. kyseli-

nou sirovou, pficemz se proton vaze na volny elektronovy par atomu kysliku ve skupin¢ OH:
EtOH + H,SO, —— HSO; + EtOH;

Skupina OH ethanolu se muze také deprotonizovat, tak jak je uvedeno v nasledujicim ptikladé,

pficemz se proton vaze na elektronovy par na atomu dusiku v aminu:

EtOH + RNH, ——> RNHj; + EtO~

Nejbéznéjsi protofilni Cili bazické rozpoustédlo je kapalny amoniak, které podporuje disociaci
kyselin. I slabé kyseliny s hodnotou pK, = 5 jsou v kapalném amoniaku plné disociovany. Piikladem

je zde uvedena kyselina octova.

NH; + CH3COOH e NHI + CH3C007

Na druhé strané protogennimi rozpoustédly jsou kyseliny. Na uvedeném ptikladu kyselina
sirova jako silné protogenni rozpoustédlo odstépuje proton, ktery se vaze na volny elektronovy par

atomu kysliku v etheru:
H,SO, + R,0O —— R,OH' + HSO,

Protogenni rozpostédla jsou také protonacni ¢inidla. Velmi silnym protona¢nim ¢inidlem je kyselina
fluorsirovd HSOsF. Po pfidani fluoridu antimoni¢ného ke kyseliné fluorsirové se jeji protonacni

schopnost jesté vyrazné zvysi. Je to dano vznikem &astice H,SO3F

. —
fo|oF .
2HSOsF + SbFy; —> F/S‘b'\p + H,SO4F
L O\SOQF_

Uvedena smés je piikladem tzv. superaciditniho prostiedi ¢i superaciditniho rozpoustédla. Castice H,SOF™
se nazyva superkyselina a ma takovou protonacni schopnost, Ze mtize pfedat proton nékterym uhlo-

vodiklim, jak je zndzornéno na nasledujicim schématu:

R;CH + H,SO;F° —— R;CH, + HSOsF

N
H, + R;C*
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Protonizovany alkan je velmi nestaly a rozklada se za vyvoje vodiku a tvorby velmi reaktivniho
karbokationtu.

Brenstedovu teorii kyselin Ize aplikovat pouze na kyseliny, které obsahuji vodik a pfi acido-
bazickych reakcich tak dochéazi k pfenosu protonu. Obecnéjsi koncepci vypracoval Lewis, ktery
definoval kyselinu jako ¢astici, kterda ma alespont jeden atom s vakantnim orbitalem a zasadu jako
¢astici s atomem, ktery nese volny elektronovy par. Pfi acidobazické reakci volny elektronovy par
jedné Castice obsazuje volny orbital Castice druhé a vznika kovalentni vazba. Tomuto pojeti odpovida
i reakce mezi H'™ iontem, ktery ma volny orbital s, a skupinou OH™, ktera nese volné elektronové pary

na atomu kysliku:

H "+ OH —— H,0

Podle Lewisova pojeti patii mezi acidobazické reakce i reakce, které vedou ke vzniku donor-
akceptorové vazby a tim ke vzniku koordina¢nich sloucenin, tak jak je uvedeno v nésledujicich
piikladech:

SiF, + 2F —— [SiF¢]*

Ni*" + 6 NH; —— [Ni(NH3)e]*"

V prvni rovnici je fluoridovy anion zdsadou a vaze se volnymi elektronovymi pary do vakantnich
d-orbitalti kfemiku, ktery vystupuje jako kyselina. Ve druhé rovnici je zadsadou amoniak a ionty
nikelnaté predstavuji kyselinu. Reakce vedouci ke koordina¢nim slou¢eninam se vy¢lenuji z bézného

konceptu acidobazickych reakci a budou probrany v druhém dilu skript.

5.4.3. Reakce oxidacné redukcni

Oxidace a redukce

Reakce oxidacné redukeni jsou spojeny s formdlnim pfenosem elektronu. Atom ¢i ion, ktery se
oxiduje, zvysSuje své oxidacni Cislo a predava elektrony na atom ¢i ion, ktery se redukuje a snizuje své
oxidaéni ¢islo. Piikladem oxidaéné redukéni reakce mizeme byt redukce oxidu Zelezitého na zelezo

oxidem uhelnatym
Fe;0; + 3CO —— 2Fe + 3CO,,
ve které je oxid uhelnaty redukénim cCinidlem, protoze redukuje Zelezo z oxida¢niho ¢isla III na O.

Soucasné se oxiduje uhlik z oxida¢niho ¢isla II na IV. Jinym ptfikladem muze byt oxidace hoic¢iku

kyslikem
2Mg + O, —> 2 MgO,

ve které je kyslik oxidacni ¢inidlo, protoze oxiduje hoicik z oxidacniho ¢isla 0 na II a soucastné se

redukuje na oxidacni Cislo —II. Jak je z uvedenych rovnic patrné, oba d¢je, jak oxidace tak i redukce,
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probihaji soucasn¢ a pfi reakci se nedaji oddélit. Jako ptiklad oxidacné redukénich reakei v roztoku

muzeme uvést oxidaci jodidu chlornanem

NaCl'O + 2KI + H, O —— NaCl' + I + 2 KOH

nebo oxidaci iontll Zeleznatych manganistanem v silné kyselém prostiedi

Mn""O; + 5Fe* + 8H® —— Mn*" + 5Fe’" + 4H,0

Pti nékterych reakcich dochazi k oxidaci vice prvki, jako napt. pfi oxidaci sulfidu arsenitého

3 ASQS3 + 28 HNO3 + 4H20 —> 6H3ASO4 + 9HZSO4 + 28 NO

Pii fadé reakci se atom jednoho prvku mize oxidovat i redukovat. Takové reakce se nazyvaji dispropor-

cia¢ni. Jako piiklad je zde uvedena reakce chloru s roztokem hydroxidu draselného pfi teploté 100 °C.

3Cl, + 6KOH —— 5KCI + KCIO; + 3 H,0

Standardni elektrodovy a standardni oxida¢né redukéni potencial

Také déje, které probihaji pfi elektrolyze na elektrodéach, patii k reakcim oxida¢né-redukénim,

protoze jsou spojeny s pfenosem elektronti a se zménou oxidacnich ¢isel prvki. Piikladem muze byt

elektrolyza vodného roztoku bromidu méd’'natého. Kdyz do uvedeného roztoku ponotfime dvé platino-

vé elektrody a piipojime je ke zdroji stejnosmerného proudu, miizeme pozorovat na katodé vylucovani

médi a v okoli anody Cerveny roztok zabarveny vylou¢enym bromem. Oba procesy miizeme zapsat

nasledovné
katoda: Cu*" +2e —> Cu°

anoda: 2Br - 2¢e —— Bn,

Obrazek 5.5.
Schématické zobrazeni galvanického ¢lanku

Jak je ze zapisu patrné, na katodé€ probiha redukce
a na anod¢ oxidace; oba déje jsou pfti elektrolyze prosto-
rové oddéleny, ale opét probihaji soucasné. Schopnost
dané castice se redukovat nebo oxidovat je mozné
vyjadiit standardnim elektrodovym potenciilem, £°,
uvazovaného procesu. Standardni elektrodovy potencial
se urcuje na zaklad¢ meéfeni napéti mezi dvéma poloclan-
ky spojenymi tzv. solnym mustkem (roztok elektrolytu).
V poloc¢lanku ptitom probiha déj, ktery piedstavuje zmé-
ny nastavajici na katod¢ nebo anod¢€. Druhy poloclanek
tvofi referencni elektroda se znamym potencidlem.

Vv

vodikova elektroda, ktera je tvofena platinou povlecenou

platinovou Cerni, sycena vodikem pti 298 K a tlaku 101 325 Pa a ponofena do roztoku o jednotkové

aktivité vodikovych iontd. Jeji potencial je definovan jako nulovy.
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Elektrodovy potencidl kovi, £, je dan napétim mezi kationtovou elektrodou a standardni
vodikovou elektrodou. Kationtova elektroda je realizovana pliskem kovu, ktery je ponotfen do roztoku
prislusné soli, v nasem ptipadé se jednd o platinovou elektrodu pokrytou vrstvou vylouc¢ené medi

ponoienou do roztoku soli méd’naté (viz obr. 5.5).

Vztah mezi elektrodovym potencidlem kovu E a standardnim elektrodovym potencialem £°

je dan rovnici:

log [M""] (5.11)

E = E°+£log am E = E"-i——o’059
nF n

kde R je plynova konstanta, T je teplota, F' je Faradayliv naboj, n pocet vyménénych elektronti a ay-+ je
aktivita a [M""] koncentrace iontii v roztoku. Pro pfiblizny vypocet pouzijeme misto aktivit relativni
molarity. Pfi aktivité iontlh ay+ = 1 elektrodovy potencial E odpovida standardnimu elektrodovému
potencialu E°. Pro systém Cu®"/Cu je jeho hodnota E° = 0,34 V. Stejné tak je mozné ur¢it hodnoty E°
pro dalii systémy, napf. pro Au’"/Au je E° = 1,50 V a pro AI’'/Al je E° = —1,63 V. Uvedené
hodnoty E° vyjadiuji schopnost daného kovu se oxidovat a rozdé€luji kovy na uslechtilé, které maji
kladné hodnoty E°, a na neuslechtilé, které maji hodnoty E° zaporné. Kovy setfazené podle stoupajici
hodnoty E° vytvareji tzv. fadu napéti kova.

Potencial oxida¢né redukénich systémd, které obsahuji néjakou ¢astici ve dvou riiznych oxidac-
nich stupnich, je dan napétim mezi tzv. oxida¢né redukéni elektrodou a standardni vodikovou elektrodou.
Oxidacéné redukeni elektroda je tvofena pliskem inertniho kovu, napt. platiny, ktery je ponofen do roz-
toku obsahujici redukovanou i oxidovanou formu néjaké latky, v nasem ptipad¢ je to roztok obsahujici
rozpustény brom i bromid. Inertni kov zde slouzi jako misto, na kterém se vymeénuji elektrony.
Obdobné, jako v ptipadé€ (5.11), je definovan vztah mezi E a E°; t.j. oxida¢n¢ redukénim potencidlem £

a standardnim oxidac¢né redukénim potencidlem systému, £°:

E— gos RT log Qox o~ Eo+ 0,059 log [ox]
nkF Qred n [red]

(5.12)

kde a.x, arq jsou aktivity a [ox], [red] koncentrace oxidované a redukované prvky ¢astice v roztoku.
Pfi stejné aktivité¢ oxidované a redukované formy odpovida redoxni potencial standardnimu
redoxnimu potencialu. Hodnoty £° pro nékteré dulezité reakce jsou uvedeny v tabulce 5.3. Redoxni
systémy jsou zde sefazeny podle klesajici hodnoty E°, ¢ili podle klesajici oxida¢ni schopnosti.
Nejsilngj$im oxida¢nim ¢inidlem uvedenym v této tabulce je fluor, druhym ozon atd. Tak jak klesa
schopnost oxidacni, stoupa schopnost redukéni. Rozdil hodnot £° mtiZze napovédet, jestli mize néjaka
oxidaéné redukéni reakce probihat. Napiiklad, jeli tieba rozhodnout, zda je mozné redukovat ionty Fe**

na Fe’" roztokem chloridu cinatého podle rovnice

2Fe* + Sn** ——» 2Fe*" + Sn*'

Pro uvazované déje nalézame hodnoty E£°:

Fe’* + ¢ —— Fe*' EY = +0,77V

+0,15V

Sn*" + 2¢ ——> Sn* ES
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Tabulka 5.3. Standardni potencialy E ° nékterych oxida¢né reduké¢nich systémi

Elektrodové reakce Dvaojice E°/V
F, + 2e =2F F,/F +2,87
O;+2H" +2e = H,0+ 0, 05/0, +2,07
S,05 +2e = 2S0; S,08 /S0; +2,01
H,0,+2H " +2¢ = 2H,0 H,0,/H,0 +1,77
MnO; + 8H +5¢- = Mn®" +4H,0 MnOj; /Mn** +1,51
PbO,+4H" +2¢ = Pb* +2H,0 PbO,/Pb*" +1,45
Cl, +2e = 2CI° Cl,/CI” +1,36
Cr,07 + 14H" +6e = 2Cr’" + 7H,0 Cr,07 /Cr** +1,33
2HNO, +4H"+4e = N,O+3H,0 HNO,/N,0 +1,29
Br, + 2¢ = 2Br Br,/Br~ +1,065
Ag'+e = Ag Ag'/Ag +0,799
Fe*' +e = Fe’* Fe*'/Fe* +0,77
L+2e =21 L/T +0,54
[Fe(CN)e]> +e = [Fe(CN)]* [Fe(CN)¢]* /[Fe(CN)s]* +0,36
Sn*" +2e = Sn*" Sn**/Sn** +0,15
2H" +2e = H, H"/H, 0,00
Zn* +2e = 7n Zn*"/Zn —-0,763
A" +3e = Al A"/ Al -1,66
Na' +e = Na Na'/Na -2,71
Ca* +2e = Ca Ca*"/Ca -2,87
K'+e =K K"/K -2,925
Rovnovazna konstanta K pro reakci elektronového pfenosu je dana rovnici:
InkK = nF(E —E)) (5.13)
RT

Po dosazeni hodnot ET, E7 a n (pocet vyménovanych elektronil) dostaneme

2 -0,1
mi = 2 ©77=015) . K= 10%
0,059

Hodnota rovnovazné konstanty 10*' ukazuje, Ze reakce miize probihat uvedenym smérem témét
kvantitativné. Ze vztahu mezi rovnovaznou konstantou a rozdilem standardnich oxida¢né redukénich
potenciald (5.13) je patrné, ze z rozdilu hodnot £° mtizeme piimo odhadovat, zda uvazovana reakce
muze probihat. Rozdilu v hodnotach AE° = 0,2 V pro dvouelektronovou vyménu napiiklad odpovida
rovnovazna konstanta K = 10%’. Prabéh oxidaéné redukénich d&ju je viak ovliviiovan celou fadou

dalsich faktor, jako jsou kinetika reakce, reakéni mechanizmus, pH apod.
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VlIiv pH na oxid&né redukéni ckje si mizeme ukazat na redukci manganistanu. Pro reakci
v siln¢ kyselém a alkalickém prdedi plati:

MnO; + 8H + 5¢ 0 - Mn* + 4H0 E° = +1,69V

MnO; + € 0O - MnO; E° = +0,57V

Alkalické prostedi sniZzuje hodnoty standardnich oxidaredukinich potencidl oxoaniont a stabili-
zuje vysSi oxideéni ¢isla jejich stedovych prvk.

Prenos elektronuip oxidainé redukénich reakcich je poénné sloZity a neni vZdy uspokopv
vyswtlen. Ri fad reakcich mZe byt elektron solvatovan, tj. obklopen molekulamzpou&dia
podobré jako proton pi acidobazickych reakcich. Nejzn&$im pikladem tohoto mechanizmu je
reakce sodiku s kapalnym amoniakem.

Na +xNHs(I) O - [Na(NHs)a]" + [e(NH3)y]
V piipac koordin&nich slokenin se porérné ¢asto uplatuje tzv. nistkovy mechanizmus.

Oba komplexy jsou v roztoku na okamZzik spojeny tigem, ktery vytvB prechodr mustek.
V néasledujicim fikladé se genasi elektron z chromnatého iontu na kobaltity e p'es chloridovy

mastek.
‘ e e '
|2z > Ao >

V jinych pripadech elektron jako mik¢éstice prochazi koorditai sférou obou komplex
které se na okamzik k sélptiblizi. Tento penos byl nafiklad pozorovan mezi aniontem hexakyano-
manganatovym a hexakyanomanganitanovym:

N N
N ”l N N w: N
AN e
e, T”---'(% ........................................... N, ]m_...c%
e Ll
N N N ﬁ N
l |
N N
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5. 5. Radikalové reakce

Reakce, v jejichz mechanizmu se vyznamné uplatiiuji pfechodné seskupeni atomu, ktera jsou
bud’ elektroneutralni nebo i nabita a obsahuji jeden nebo vice nesparovanych elektronti, se nazyvaji
radikalové. Radikaly se nejcastéji tvofi homolytickym $t€penim vazeb plisobenim tepelné a nebo
svételné energie, v jehoz dusledku v molekule nastane stav, kdy se na vazebnych a protivazebnych MO
vyskytne stejny pocet elektronti. Rad vazby pak nabude nulové hodnoty a vazba se §tépi tak, Ze si
atomy vazebné elektrony rozd¢€li stejnym dilem

A-B = A+ °B,

v ptipad¢ molekuly H,O naptiklad vzniknou dva radikaly

H.0O —> H-0'+ °'H
Iniciace radikalovych reakci nemusi byt vzdy podminéna plisobenim svételné nebo tepelné energie.
Radikély téz vznikaji plisobenim oxidaénich a redukénich ¢inidel na nékteré latky, naptiklad
alkylhydrogen-peroxidy.

Radikaly jsou castice silné reaktivni, atakuji jiné molekuly pfitomné v systému a vyvoléavaji
fadu vazebnych zmén, které vétSinou vyusti v Fetézovy mechanizmus reakci. V prvé fazi dochazi
k vytvoteni radikald, tzv. iniciaci, v ptipadé molekuly Br,

Br, —Y Br® + Br'

Volné radikaly napadaji dalsi pfitomné molekuly, naptiklad H,, za vzniku HBr a radikalt H®.
Atomy vodiku H® mohou reagovat se zbyvajicimi molekulami Br,. Tento d&j, nazyvany propagace,

zpisobuje prevadéni dalsich molekul H, a Br, na molekuly HBr:
Br* + H, ——» HBr + H°
H* + Br, —— HBr + Br’
V prubéhu propagace nastavaji i déje retardacni, které obraceji pribéh reakce opacnym smerem
H* + HBr — H, + Br’
Br* + HBr —— Br, + H*
a reakce terminacni, které ve svém dusledku vedou k zaniku radikala
Br* + Br' — Bn,
H* + Br* ——> HBr
H*+ H — H,

Radikalovym mechanismem probiha také fada polymeracnich reakci.
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