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1. ¢ast: Stavba atomu



Preco potrebujeme kvantovu mechaniku

* ak pouzivame dostatocne jemné meracie ndacinie, vieme zistit kde sa objekt nachddza a kam sa

pohybuje

klasicky
pohl'ad



Preco potrebujeme kvantovu mechaniku

 ak nase meracie nacinie ovplyvnuje merany objekt, obmedzuje to mieru informacii, ktoré o nom
vieme ziskat
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Zaklady kvantovej mechaniky

* Heisenbergov princip neurcitosti: Pre niektoré dvojice fyzikalnych velicin plati, ze
¢im presnejsie zmeriame jednu z nich, tym menej presne je mozné zmerat druhu z
nich a opacne.

neurcitost polohy
// neurcitost hybnosti (p=m.v)

Planckova konstanta h = 6,626.1034 J.s

h_

o
g redukovand Planckova konstanta A = 1,055.1034 J.s



Zaklady kvantovej mechaniky

* VInovo-Casticovy dualizmus: kazda vina sa v niektorych ohladoch prejavuje ako Castica, kazda Castica
sa v niektorych ohladoch prejavuje ako vina

* VInovo-Casticovy dualizmus pre chemikov: elektrén sa v niektorych ohladoch prejavuje ako vina

vinova dlzka

o

p=ho @ .
m.v :
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Zaklady kvantovej mechaniky

Klasicka mechanika

ked pozname stav elektronu teraz, vieme
presne ako bude vyzerat jeho stav v
buducnosti

mechanicky stav elektronu je definovany
sadou jeho suradnic a hybnosti a vsetky je
moZné namerat naraz a fubovolne presne

zmeranie stavu elektronu neovplyvni jeho stav
(,pozriem a vidim“)

Kvantova mechanika

ked pozname stav elektronu teraz, vieme
presne ako bude vyzerat jeho stav v
buducnosti

suradnice a hybnosti elektronu nie su naraz a
lubovolne presne meratelné — na opis jeho
stavu sa pouziva vinova funkcia

zmeranie stavu elektrénu mozZe zmenit jeho
stav — na opis takéhoto merania su ako
stvorené operatory



Zaklady kvantovej mechaniky

 VInova funkcia v chémii: vyjadruje stav elektronu/elektrénov (su v nej ,zakdodované” vsetky
informacie, ktoré o danom elektréne/elektrénoch mozeme ziskat)

funkcia: jednej premenne;j, dvoch premennych, troch premennych

* VInova funkcia pre jeden elektrén je funkciou troch nezavislych premennych, Cize priradenie jedného
Cisla trom inym Cislam (suradniciam elektronu), pre dva elektrony je funkciou Siestich nezavislych
premennych a pod.



Zaklady kvantovej mechaniky

Y(xy)

* Samotna vinova funkcia sa nikdy neda
namerat, meratelna je iba jej druha
mocnina

* Druha mocnina vinovej funkcie je imerna
pravdepodobnosti vyskytu Castice

uzol (ndd): miesto, kde ma vinova
funkcia nulovid hodnotu



Zaklady kvantovej mechaniky

* QOpis vseobecného ovplyvnenia elektronu pomocou operatorovej rovnice:
Ho(x,y,2) = Z(x,Y,2)

* QOpis takého Specialneho ovplyvnenia elektronu, ktoré nezmeni jeho stav voci energii, t. j. meranie
energie elektréonu:

Schrodingerova rovnica
(takd operdtorova rovnica, ktord opisuje meranie stavu nie¢oho, napr. elektrénu)

H¥(x,y,2)=E-¥(X,V,2)

vlastna funkcia operatora H
(taka, ktord sa pésobenim daného operatora nemeni)



Zaklady kvantovej mechaniky

e operator pre kineticku energiu jedného elektronu

A e (o0 o0 0
Ekin -~ 2 + 2 + 2
2m,\ ox® oy® oz
hmotnost elektronu m, = 9,31.1031 kg /

elementarny naboj e =1,60.10"1° C

* potencialna energia jedného elektronu v dosledku pritahovania proténom /

e2

47150\/(x2 +y°+ 22)

permitivita vdkua g, = 8,85.10'12 CV-1.m /

* kompletny operator energie (hamiltonov op., hamiltonian) elektrénu pritahovaného proténom

N

H=E, +V

V=-




Atom vodika

Najjednoduchsi systém, ktory ma vyznam pre chémiu, je atdm vodika

Operatorova rovnica je v tomto pripade diferencidlnou rovnicou
Jej riesenim su mozné vinoveé funkcie elektronu v atome vodika a im zodpovedajuce hodnoty energie

m.e” 2m E
+ 2
2h27rgo\/(x2 +yo 4+ 22) h

2 2 2
(8 g g ¥(x,y,2)=0

PV + ¥ + pw )T(x, y,z)+

Schrodingerovu rovnicu pre atom vodika vieme riesit exaktne (vieme dostat ,vzorec”)



Atom vodika

» KedZe protdén pritahuje elektron zo vsetkych stran rovnako (,,jeho elektrostaticky potencidl je gulovo
symetricky”), o€akavame pre atdm vodika gulovy tvar

» Sférické suradnice su pri systémoch s gulovou symetriou prirodzenejsim suradnicovym systémom ako
kartezianske, pretoze pri opise roznych javov na guli sa jednoduchsie stanu navzajom nezavislymi

r:\/(x2+y2+22)

X =rsinédcosp

Z
HzarccosF y=rsindsing
y Z=rcosd
@ = arctan =
X

* Predchadzajucu diferencialnu rovnicu sa preto oplati prepisat a riesit v sférickej suradnicovej sustave
Y(X,Y,2) > ¥(r,0,p)



Atom vodika

Riesit Schrodingerovu rovnicu znamena ndjst vsetky funkcie? (r, 8, ) a im zodpovedajlce energie,

ktoré ju spinaju
RieSeni pre elektron v atome vodika je nekonecne vela,
vztah pre jeho vSetky mozné energetické stavy je:

Parameter n sa nazyva hlavné kvantové cislo

zakladny energeticky stav atdmu \
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Brackett —1.51eV

Balmer

—3.40eV

=360 ey

n=1

(leV = 1,60218.1019 J)
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Atom vodika

e Hlavné kvantové Cislo definuje v atdme vrstvy

* n-tej energii elektrénu v atdme vodika (n-tej vrstve) zodpoveda n? moznych vinovy funkcii (stavov)
elektrénu, hovorime, Ze n-ta vrstva je n>-nasobne energeticky degenerovana



Atom vodika

* Moiné stavy elektrénu na jednej vrstve sa daju vo sférickych suradniciach ,upratat” podla dalSich
parametrov vinovej funkcie elektronu v atdme vodika:

vedlajsieho kvantového cisla / a magnetického kvantového Cisla m,

hlavné| vedlajsie magnetickeé kv. ¢.
kv. €. kv. ¢.
n [I=0..n-1 m,
1 0 0
0 0
“ 1 -1,0,+1
0 0
3 1 -1,0,+1
2 -2,-1,0,#41,42,




Atomove orbitaly

e Ziskané vlastné vinové funkcie pre energiu jedného elektrénu v atdme (vodika)
¥ im (1,0,0) nazyvame orbitaly*

 Atémovy orbital je jednoelektronova vinova funkcia v atodme.

hlavné | vedlajsie magnetické kv. ¢. orbital
kv. €. kv. €.
Y. 0o(r,6,0) >1s
- n |=0...n-1 m, symbol
SUZ,O’O(F,Q,(D) —> 23 1 U 0 15
Y, .(r.0,0) > 2p, ) 0 0 2s
. 1 -1,0,+1 2p
0 0 3s
3 1 1,041 3p
2 -2,-1,04+1 42, 3d

* v chémii casto hovorime o obsadzovani orbitalov, hoci orbitdl je stav elektronu



Atdmove orbitaly

V chémii pod pojmom (atdmovy) orbitadl bezne chapeme grafické zndzornenie orbitalu
Vela zmatku vznika, ked' v chémii slovom orbitdl zacneme nazyvat pravdepodobnost vyskytu elektr.

Kladna a zaporna cast jednoelektronovej vinovej funkcie (orbitdlu) sa zvykne znazornovat rozdielnymi
farbami (napr. Zltou a modrou), komplexna ¢ast pestrymi farbami*

1sp 0

2S¢
I~
2P 2po 2P,

3d.;

«“

*niekedy sa kladna a zaporna cast oznacuje znamienkom ,,+“ a ,,-“, treba mat na pamati, Ze sa nejedna o elektrické naboje

18



Atdmove orbitaly

* Orbitaly typu p, d a f sa v chémii pouZivaju v transformovanej podobe napr. (P_;, Py, P.1) = (P, Py P,)
ktora sa viac hodi na opis chemickych vazieb (a neobsahuje komplexné cisla)

19



Atomove orbitaly

Orbital typu s je gulovo symetricky
Ma n-1 radialnych uzlovych ploch

hustota vyskytu elektronu* A

T

100 0 50 100 150

* v chémii ¢asto za orbital nespravne oznacujeme oblast priestoru kde je 95% pravdepodobnost vyskytu elektronu

20



Atdmove orbitaly

* Trojica orbitalov typu p v ich ,chemicky transformovanej“ podobe ma tvar troch na seba kolmych
priestorovych osmiciek

* Kazdy z nich ma (n-2) radialnych a jednu anguldrnu uzlovu plochu

angularna uzlova plocha

= =

x & y X TSy

pr Epy

21



Atdmove orbitaly

Styri z piatich orbitdlov typu d v ich ,chemicky transformovanej“ podobe maju tvar
priestorovej osmicky, posledny ma tvar priestorovej osmicky s ,prstenom®

Kazdy z nich ma (n-3) radialnych a dve angularne uzlové plochy

dvojitej

22



Atdmove orbitaly

Ak elektron preskakuje medzi vrstvami ale zostava v orbitdli jedného typu (s rovnakym /), tak s

rastucim hlavnym kvantovym cislom sa poloha jeho najpravdepodobnejsieho vyskytu vzdaluje od
jadra

Medzi orbitalmi s roznym [ uz takyto jednoduchy vztah neplati

4nr |R*1a,"

2s 2p

3s 3d 3p




Viacelektronoveé atomy

V pripade viacelektronovych atomov situaciu komplikuje vzajomné odpudzovanie sa elektronov

Operator potencialnej energie pre oba elektrony v atdme He:

- 2e” 2e° e’
V =- — +
Are,r,  4me,r, 4me,l,

Exaktné riesenie vinovej funkcie pre atdbm He a ani Ziadne tazsie atdmy uzZ nie je zname (uZ nevieme
ziskat ,vzorec”)



Viacelektronoveé atomy

Orbitaly vo viacelektréonovych atdmoch uz nie su navzajom nezavislé

V(. 0,0,0,,0,,0,) =¥ (0,0,0) ¥, (5,0, 0,)

Pri vacsine prvkov sa vSak nedopustime velkej chyby, ked budeme stav viacelektronovych atomov
opisovat ***ako keby bol vyskladany z takych orbitadlov, ako boli odvodené pre atdém vodika***
(vd'aka tomu mbzeme nadalej pouzivat kvantové Cisla, ktoré sme zaviedli pre atdm vodika )



Viacelektronoveé atomy

* Vo viacelektronovych atdmoch uz energia 0
kazdého elektronu zavisi nielen od hlavhého o A
L vy . — -D—(_— m 3d 3d (Z> 20)
kvantového Cisla, ale aj od vedlajsieho L= 3
3s B
AHH-
N 7 7 7 7 . . 7 2
* PoOvodna n’-ndsobna degeneracia energetickych AN
vrstiev atdbmu vodika vo viacelektronovom atome &
vrstva

zanika a vrstvy sa energeticky rozdelia na hladiny,
ktoré maju (2/ + 1)-ndsobnu degeneraciu

Energia ——

ls



Elektronova konfiguracia atdbmov

Viacelektronové atomy charakterizujeme elektronovou konfiguraciou atému, ktora vyjadruje, z

akych orbitalov je tvorena vinova funkcia zakladného stavu viacelektronového atomu, pricom tieto
orbitaly su zoradené v smere ich narastajucej energie

Elektronovu konfiguraciu atdmov urcujeme pomocou vystavbového principu

Vystavbovy princip

Poradie narastajucej energie obsadenych orbitalov
+

Pauliho vyluCovaci princip
+

Hundovo pravidlo maximalnej spinovej multiplicity



Elektronova konfiguracia atdbmov

Poradie narastajucej energie obsadenych orbitalov je pre vsetky viacelektréonové atdmy rovnaké a
plati pren :

1. energia obsadenych orbitalov narasta s hodnotou n + /

2. v pripade, ze dva orbitaly maju tu istu hodnotu n + /, ich energia narasta s hodnotou n.

Z tychto pravidiel vyplyva nasledujuce poradie pre obsadené orbitaly:
1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, 5s, 4d, 5p, 6s, 4f, 5d, 6p, ...

Elektrony, ktoré sa zucastnuju vazieb, sa nazyvaju valencné elektrony a hladiny, na ktorych sa
nachadzaju, sa nazyvaju valencné hladiny. Zvacsa ide o hladiny ns a np, pri niektorych prvkoch navyse
aj o hladiny (n—1)d.



Elektronova konfiguracia atdbmov

Hoci to zo Schrodingerovej rovnice nevyplyva, elektréony (a iné mikrocastice) maju aj vlastnost spin

Uplny opis stavu jedného elektronu vo viacelektronovom atéme teda zahffia aj $pecifikovanie
spinového kvantového cisla m_

V pripade elektronu méze m_ nadobudat hodnoty +1/2 a —1/2 ktoré sa niekedy graficky znazorfuju
Sipkami: Ta J.

29



Elektronova konfiguracia atdbmov

Pauliho vylucovaci princip: v atdbme nemozu byt dva elektrony, ktoré by mali
vsetky styri kvantové cisla rovnaké.

Vseobecnejsia formulacia: Ziadne dva elektréony (v atdme, molekule, ...) nemozu byt v rovnakom stave

Dosledok pre elektronovu konfiguraciu: kazdy orbital v atdme mozZe byt ,,obsadeny” nanajvys dvoma
elektronmi, aj tie sa vSak musia liSit svojim spinovym kvantovym cislom

Ak su v nejakom orbitali elektrony dva, hovorime, ze su sparované
Ak je v nejakom orbitali elektrén sam, hovorime, Ze je nesparovany

30



Elektronova konfiguracia atomov

Hundovo pravidlo maximalnej spinovej multiplicity: v zakladnom stave atomu
obsadzuju elektrony degenerované orbitaly tak, aby bolo co najviac orbitalov
obsadenych jednym elektronom, pricom tieto nesparované elektrony maju

rovnaky spin.

[ H ] TH 1+
o 2p 2p
N} =N
2s 2s

el. konfiguracia s nizSou energiou

_(E}_ -y -
ls

31



Elektronova konfiguracia atdbmov

Prvok ls 2s 2p. 2p, 2p.
1H )
He N
Li N T
1Be N N
N N N T ) )
5O N N N T T
oF N N N N T
1oNe N N N N N

skrateny zapis
elektronovej
konfiguracie
atomu

1st

1s?

[He]2s!
[He]2s?2
[He]2s22p?
[He]2s22p?
[He]2s22p3
[He]2s22p*
[He]2s22p>
[He]2s22p®



Elektronova konfiguracia ionov

* Pri urceni elektronovej konfiguracie aniénov sa vychadza z relevantného atdmu a elektrony sa
doplnia podla rovnakych pravidiel ako pri atdmoch

F: [He]2s%2p> F: [He]2s%2p®

* Pri urceni elektrénovej konfiguracie kationov sa vychadza z relevantného atomu a odstranuju sa
elektrony z orbitalu s najvyssSim hlavnym kvantovym d&islom, ak je takych viac, prednost maju tie s
vyssou hodnotou vedlajSieho kvantového Cisla

Fe: [Ar]3d®4s? Fe3*: [Ar]3d°



Elektronova konfiguracia ionov

e Zuvedenych pravidiel vyplyva, zZe pri kationoch sa v poradi narastajucej energie obsadenych orbitalov
nepozoruje ,predbiehanie” orbitalov typu d pred orbitaly typu s, teda ich poradie sa podoba na
poradie energie orbitalov atdomu vodika

Ca: [Ar]4s?

Ti2*: [Ar]3d?



2. Cast: Periodicita atdmovych
vlastnosti



Periodicky systéem prvkov (PSP)

Periodicky zakon: Vlastnosti chemickych prvkov a ich zlicenin sa periodicky menia
v zavislosti od ich vzrastajuceho protonového cisla.

Dovodom platnosti periodického zakona je opakujuca sa elektronova konfiguracia valencnej vrstvy
atomov prvkov

36



Periodicky system prvkov (PSP)

Vystavbovy princip je vhodnym podkladom pre klasifikaciu prvkov na zaklade elektronovej
konfiguracie ich atomov

skupiny

periody ——

37



Atodmovy polomer

Elektréony v orbitaloch typu s a p maju maximum vyskytu v priblizne rovnakej vzdialenosti od jadra a
navzajom sa iba slabo odpudzuju, coho dbosledkom je, Ze v peridéde zlava doprava budu pocitovat
vacsi efektivny naboj jadra a atdbmové polomery s-prvkov a p-prvkov budu klesat.

V smere zhora nadol sa uz tento efekt neprejavuje, a preto atdmové polomery stupaju.

31 2 13 14 15 16 17 28

Li Be B C N (0] K Ne

Q 9 2 92 @ | @ |9

156 112 84 76 71 66 27 58

. Na Mg i si P s | | As
2 DD D990 00
191 160 143 111 107 105 102 106

K Ca Ga Ge As Se Br Kr

) 0 9 9 IO

5 235 197 140 120 119 120 120 116

/ Rb | Sr nEER ss T r | xe

248 215 158 163 139 138 139 140

Cs Ba Bi Po At Rn

I~ A DI 9290900
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Atodmovy polomer

* Elektronov vo valencnych orbitaloch typu d je viac ako elektrénov
vo valencnych orbitaloch p, preto ked budu viac ako spolovice
zaplnené, budu uz efektivny naboj jadra zmensovat a atdomové
polomery d-prvkov budu teda zlava doprava najskor klesat,
potom stupat

300 —
] 2. peribda 3. periéda 4. periéda 5. periéda Cs 6. periéda
200 Na
= 1 &
Q ] .
iy = ) -E
- ]
100 — Be
] 0 c
—:EJ' N FNe
] He
O llIIIIIIIIIIIIIIIIIlllllllllllllllllllIIIIIIIIIIII]IIIIIIlllllllllllllllllllllllllllll
10 20 30 40 50 60 70 80
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ldnovy polomer

Pre ionové polomery v porovnani so
zodpovedajucimi atdomovymi polomermi
platia bez ohladu na skupinu a periédu
nasledujuce pravidla:

<+ polomer katidonov je mensi ako
polomer zodpovedajuceho atomu,
pricom kazdy dalsi strateny elektrén
ho zmensuje

<+ polomer anidonov je vacsi ako
polomer zodpovedajuceho atomu,
pricom kazdy dalSi ziskany elektrén
ho zvacsuje

L)

1. skupina 2. skupina 13. skupina
Li Li* Be Be?*
156 d 76 12 ¢ 45
Na Na* Mg > Mg Al ) AP*
191 } 102 160 < 72 143 < 54
K K Ca Ca* Ga > Ga’*
235 ' 138 197 _‘) 100 140 - 62
Rb Rb* Sr Sr2* In In*
248 152 215 ) 118 158 J 80
Cs Cs* Ba Ba?* Tl T
267 167 222 135 160 ‘) 89
15. skupina 16. skupina 17. skupina
N N3- (0] . 0= F F
71 ') 146 66 ‘) 14 57 ) 133
P P S ’ > cl o
107 212 119 184 102 181
As As*- Se ' Se Br Br
119 222 120 198 120 196
Sb Sb*- Te ) Te I ) 5
139 « - 138 221 139 220
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1/ (kJ mol™)

lonizacha energia

Prva ionizacna energia / je zmena vnutornej energie pri odobrati elektronu z izolovanej cCastice.

Uddva sa v jednotkach kJ.mol* alebo eV.
X(g) > X*(g) +e=  11(X)

$eg perioda 3. peridda 4. perioda 5. periéda 6. perioda

lllllllllllllllllll[lllllllllllllllllll]llllllllll]llll]lllllllllllll]lllllllll]llllll

10 20 30 40 50 60 70 80
Z
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Elektronova afinita

Prva elektronova afinita A je zmena vnutornej energie pri prijati elektronu izolovanou casticou.
Uddva sa v jednotkach kJ.mol* alebo eV.

N
o
o

|

-400

X(g) +e —> X(g) AyiX)

llllllllllllllllllllllllllll

2. perioda 3. perioda

Ne Mg

Na

F

Al

Si

Ca 4, perioda 5. perioda 6. pericda

cl

Br

Illllllllllllll’lllllllllllll'lllllllll]lllllll]lIlllllllllllllllllll]lllllllll]llllll

10

20 30 40 50 60 70 80
Z
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Paulingova elektronegativita

* Paulingova elektronegativita je “schopnost atdomu pritahovat elektrény k sebe, ked je sucastou

molekuly”.

* Bola odvodena z rozdielu nameranej a ocakavanej energie chemickej vazby v dvojatdmovych

molekulach AD.

H = He,
: 27 (Y)- " (X)=+AD

Li | Be 8] c|n[o]i N
Na|Mg

a|si| s |6l ar
K [calsc|Ti] v ||E_r_||_M_n"F_e"Co || Ni ||9£|[§tﬂﬂ.@-..
Rb|Sr| Y | Zr |Nb .IE..
Cs|Ba| Lu  Hf | Ta |W |Re Os| Ir | Pt]Au| Hg| T1 [Pb| Bi [Po At |in|

Fr Ra | Lr | Af|Db| Sg| Bh| Hs| Mt| Ds| Rg| cn|Nn
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Dakujem za pozornost
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