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13 ELEKTRONOVA STRUKTURA ATOMU

13.1. ZAKLADY KVANTOVEJ TEORIE

O latke sme hovorili ako o forme hmoty v ktorej prevladaju Casticové (priestorovo diskrétne)
vlastnosti. Druhou formou hmoty je fyzikalne pole, pri ktorom prevladaju priestorovo spojité
vlastnosti.

Elektromagnetické pole je druh fyzikalneho pola, ktoré prendsa energiu (a tym aj zodpovedajuci
ekvivalent hmotnosti) na dialku prostrednictvom elektromagnetického  Ziarenia.
Charakteristickou vlastnostou elektromagnetického Ziarenia je vlnenie: postupny periodicky
pohyb spojeny s kmitmi. Vinenie je opisané (obr. 13.1):

e vinovou dizkou 2, t.j. isekom dréhy, po ktorom sa kmity opakuju (jednotkou je m);

e firekvenciou v, t.j. poétom kmitov za &asovia jednotku (jednotkou je s™).
Rychlost’ postupu elektromagnetického ziarenia ¢ (rychlost’ svetla vo vakuu) je vo vzt'ahu

c=vAa (13.1)
Je to univerzalna fyzikalna konstanta, ¢ = 2,997-10° m s, ktora nezavisi od meracej sustavy.
Rychlost’ svetla vo vakuu sa neda zmenit, ani urychlit, ani spomalit’, ani zastavit. Rychlost’
svetla vo fyzikalnom prostredi je vSak ina (napr. vo vzduchu, vo vode, v krystalickej latke, a
pod.). VInocet (vinové ¢islo) v je odvodena veli¢ina, definované ako prevratend hodnota vinove;j
dizky

v=1/1 (13.2)

Jeho jednotkou je m™', ale v praxi sa &asto stretneme s jednotkou cm™.

Amplitada

A ' Dréha

Obr. 13.1. Znazornenie vinenia a jeho charakteristiky.

Energiu prenasanu elektromagnetickym ziarenim vyjadruje Planckov vztah (M. Planck, 1900)
E=hv (13.3)

V tomto vztahu vystupuje Planckova konStanta 4 = 6,026-107* J 57!, ktora charakterizuje priamu

umernost’ medzi frekvenciou elektromagnetickej viny a jej energiou. Kedze frekvencia

elektromagnetického Zziarenia sa mdéze menit spojito (od velmi malych frekvencii po velmi

velké), potom aj energia elektromagnetického ziarenia méze nadobudat’ prakticky I'ubovolné

hodnoty.

Inym vyjadrenim Planckovho vzt'ahu je
E :%zhcﬁ (13.4)

4
Casto sa stretneme s vyjadrenim energie elektromagnetického Ziarenia v podiele
E, /hc=v (13.5)

a teda v jednotkach cm™. Skala elektromagnetického Ziarenia zoradeného podla klesajiicej
energie zahriiuje rézne druhy, klasifikované podl'a jeho povodu (tab. 13.1).
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Tabulka 13.1
Druhy elektromagnetického Ziarenia

| Druh ViInova dlzka

Kozmické ziarenie <100 fm
Gama ziarenie y 100 fm — 10 pm
Rontgenové Ziarenie RTG 10 pm — 100 nm
Ultrafialové ziarenie uv 14 nm — 360 nm
Viditel'né svetlo VIS — farba: 360 nm

fialova

modra

zelena

7Ita

oranzova

cervena 780 nm
Infracervené Ziarenie IR 780 nm — 420 pm
MikrovInné ziarenie milimetrové viny I mm — 10 mm

centimetrové viny lcm—10cm
Hertzove vinenie decimetrové viny 10 cm — 100 cm
Rozhlasové viny 1 m-—15km

Kvantom elektromagnetického Zziarenia je korpuskula — fotén, y. Jeho pokojova hmotnost’ je
nulova, pretoze foton neobstoji v pokoji. Jeho pohybovi hmotnost” mozno vyjadrit podla
Einsteinovho vztahu E,= m.c* a po dosadeni Planckovho vztahu dostaneme

mv:EY/czzhv/czzh/ci (13.6)
Pre hybnost’ fotonu mame vyjadrenie pomocou vinovej dizky

p,=mc=hvic=h/A (13.7)
a naopak, pre vlnovu dizku vyjadrenie pomocou hybnosti

A=hlp, (13.8)

Tento vzt'ah nam hovori, ze ¢im je mensSia hybnost fotonu, tym je vacsia jeho vinova dlzka.

VInovo-korpuskuldrny dualizmus vyjadruje dvojaky, stcasne vlnovy i cCasticovy charakter
hmotného objektu. Pri elektromagnetickom Ziareni sa zistilo, Ze v zavislosti od procesu, ktorého
sa zucastiuje, prevladaji bud vlnové (priestorovo spojité, polové) vlastnosti, alebo
korpuskularne (priestorovo diskrétne, latkové) vlastnosti. VInové vlastnosti sa prejavuju napr. pri
Sireni svetla, jeho ohybe, lome, rozptyle a interferencii. Korpuskuldrne vlastnosti sa prejavuju
napr. pri fotoelektrickom jave a Comptonovom jave. Vztah, ktory spdja vinové (A1) a
korpuskularne vlastnosti (p) je prave A =h/p, .

Fotoelektricky jav vznika ucinkom svetla na niektoré latky, priCom sa z oziarenej latky uvolnuju
elektrony. Emisia elektrénov je podmienend uréitou hrani¢nou vinovou dizkou A, svetla, nad ktorou k
emisii nedochddza. Kedze kratiia vlnova dizka prenasa vicsiu energiu, mozno konstatovat, 7e na
uvolnenie elektronu z latky je potrebna urcitd prahova energia Ey = h v, = hc/Ay. Energia E, dopadajticeho
fotonu na povrch latky sa spotrebuje na prahovu energiu Ej a na kineticku energiu uvolneného elektronu,
takze plati rovnica (A. Einstein, 1905)

E =hv=E, +(1/2ymv; (13.9)

S klesajucou frekvenciou v Ziarenia klesd rychlost’ emitovanych elektronov v., ¢o je experimentalne
overeny fakt.

Comptonov jav vznika stretom svetla (alebo iného druhu elektromagnetického Ziarenia) s elektronmi
atomov. Pritom sa vlnova dlzka A zvacsi o hodnotu A4 = f{#) v zavislosti od uhla odchylky ¢ a stcasne
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elektron, ktory odchylku spdsobuje, opusti atom rychlostou v = f{6) zavisiacou od uhla vystupu 6.
Comptonov jav mozno kvantitativne opisat’ ako Sikmu zrazku elektronu a foténu ako dvoch pruznych
gul’, pricom sa pouzije zakon zachovania energie a zakon zachovania hybnosti. Pri tomto jave sa G¢inok
elektromagnetického Ziarenia prejavuje v podobe kvanta energie s korpuskularnymi vlastnostami.

Vinova hypotéza (L. de Broglie, 1924) predpokladd, ze s kazdou hmotnou mikrocasticou je
spojeny uréity periodicky dej vyjadreny Sirenim viny (tzv. fizovej viny). Jej vlnova dizka A
zavisi od hybnosti p Castice podla vztahu
A=hlp (13.10)

VInovi hypotézu potvrdzuje rad experimentov. Pri jednom z nich elektrénovy 14¢ prechadza
tenkou kovovou foliou. Za foliou vznika na fotografickej doske s¢ernenie v podobe sustrednych
kruhov — elektronogram, ktory mozno kvantitativne vyhodnotit pomocou znamych zékonov
optiky (obr. 13.2). Experiment ukazuje, ze dochadza k ohybu drahy elektronov na
mikroskopickych krystalikoch kovovej folie a premeranim obrazca sa stanovila vinova dizka A
elektrénov, ktora suhlasi s ich hybnostou podla vinovej hypotézy.

kovova fdlia

o—

elektronovy lu¢

elektronogram

L4

Obr. 13.2. Vznik elektronogramu.

Pomocou vinovej dizky definujeme mikrodastice ako také objekty, ktorych vinova dizka sa da
experimentalne registrovat’.

Heisenbergove vztahy neurditosti (W. Heisenberg, 1926) vyjadruju, ze pri mikroskopickych objektoch je
sucasné meranie niektorych fyzikalnych veli¢in presnostou obmedzené. Vztahy su

Ax-Ap, >h/2 (13.11)
Av-Ap,>h/2 (13.12)
Az-Ap. >h/2 (13.13)
AE-At>h/2 (13.14)

V tychto vztahoch vystupuje strednd kvadratickd odchylka merania veli¢iny zavedena v Statistickej
matematike vzorcom

AX = /Z(X,.—)‘()Z (13.15)

ktord charakterizuje rozptyl (nepresnost) merania vzhPadom na strednd hodnotu X . Vztahy nim
hovoria, Ze pri presnejSom merani zlozky hybnosti v smere x je presnost’ stanovenia siiradnice x mensia a
naopak. Pri Uplne presnom stanoveni jednej zlozky z paru zdruzenych veli¢in (napr. Ax = 0) je druha
veli¢ina stanovend uplne nepresne (Ap, — o). Ak uvazujeme malo hmotny objekt, napr. elektron s
hmotnostou radovo 107" kg a predpokladame, ¢ sme jeho polohu zmerali s presnostou 1 nm (o je
rozliSovacia schopnost’ elektronového mikroskopu), potom je neuréitost’ jeho suradnice Ax = 10~°. Podl'a
Heisenbergovho vztahu bude neurcitost merania jeho rychlosti v tomto smere Av, >7/(2m,Ax) ~10° m

s”', teda velmi velka. Pre teleso o hmotnosti m = 1 kg to bude zanedbatelne mala (nemeratel'na) hodnota
Av, %107 ms™.
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13.2. PRINCIPY KVANTOVEJ MECHANIKY

Kvantova mechanika je fyzikalna disciplina, ktora s0zi na opis spravania a vlastnosti
mikroobjektov. Zalozen4 je na niekol’kych predpokladoch — postulatoch, ktorych vyvody sa
konfrontujt s experimentmi.

Zakladny postulat kvantovej mechaniky hovori, ze stav mikroobjektu je uplne charakterizovany
vinovou funkciou w=f(x, y, z, ). Vlnova funkcia zavisi iba od priestorovych suradnic a pripadne
aj od casu, no nezavisi od inych fyzikdlnych premennych. Pre vlnovi funkciu pouzivame
synonymum stavova funkcia. V nej je urcitym spdsobom uloZena informacia o moznych stavoch
mikroobjektu, napr. o jeho moznych hodnotach energie.

Od vinovej funkcie sa vyzaduju uré¢ité vlastnosti:
a) je spojita a ma spojité derivéacie,
b) je konecna,
¢) je kvadraticky integrovatel'na, t.j. existuje integral v tvare kone¢ného cisla
I={('y)dv (13.16)
)
Tento vztah umoziuje vinova funkciu normovat na jednotku.

0.3

Amplituda

03 1 1 1 1 1 1 1

Sdradnica, x

Obr. 13.3. Priklad vinovej funkcie (plna ¢iara) a pravdepodobnostnej funkcie (¢iarkovana).

Pri znalosti vinovej funkcie definujeme hustotu pravdepodobnosti (pravdepodobnostni funkciu)
vztahom
B, =(y'y)dV (13.17)

Nadobtida vzdy kladni a readlnu hodnotu, ktora stanovuje pravdepodobnost s akou sa
mikrocastica nachddza v objemovom elemente dV = dx dy dz (obr. 13.3). Kvantova mechanika
teda neurCuje presnu polohu Ccastice, ale iba pravdepodobnost, s akou sa v danom mieste
priestoru vyskytne. Toto je podstatny rozdiel od klasickej fyziky pouzite'nej pre makroskopické
telesa, kde sa uplatituje determinizmus (princip, podla ktorého pri znalosti poloh a hybnosti
zloZiek mechanickej sustavy mozno presne predpovedat’ stav sustavy v 'ubovolnom case). V
kvantovej mechanike sa ustalila Statisticka interpretacia (M. Born, 1926), podla ktorej
predpovede kvantovej mechaniky treba aplikovat’ na vel’ky pocet rovnakych castic.
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Ak akceptujeme prvy princip kvantovej mechaniky, zostava otazka, ako vinova funkciu urcit
(vypocitat’) a ako z nej vyberat’ informécie o stave mikroobjektu. K tomuto ucelu potrebujeme
zaviest’ pojem operator.

Operator je funkcia definovana na mnozine funkcii. Bezné funkcie predstavuju zobrazenie
mnoziny ¢isiel (x) na ind mnozinu ¢isiel (y): y = f{x). Napr. y = cos(x) je funkcia. Prikaz
derivovania d/dx zobrazuje nejaku funkciu na int funkciu. Napr. (d/dx)cos(x) = —sin(x) je
zobrazenim funkcie cos(x) na funkciu —sin(x). Preto d/dx je diferencidalny operator. Podobne
vyraz 1/x je multiplikativny operator. (Pozname aj integralne operatory, maticové operatory, a i.)
Teda operator je navod, ako z jednej funkcie vznikne ind funkcia (obr. 13.4). Vysledkom
posobenia operatora 6 (oznaceného strieskou) na funkciu f{x) je ina funkcia g(x)

of (x) = g(x) (13.18)

Obr. 13.4. K vysvetleniu pojmu operator.

V kvantove] mechanike maji velky vyznam také operatory, ktoré pri posobeni na vinova
funkciu daju ti ista funkciu vynasobenu urcitym ¢islom

oy =c-y (13.19)
Pri takychto vlastnostiach sa funkcia w nazyva viastnd funkcia operdtora a &islo ¢ sa oznacuje
ako vlastnd hodnota operatora. Uvedena rovnica sa nazyva charakteristicka operdtorova
rovnica.

Druhy postuldt kvantovej mechaniky hovori, ze kazdej fyzikalnej velicine A prislicha urcity

kvantovomechanicky operator A. Medzi dolezité operatory patria:
a) operator suradnice x je multiplikativny operator stanoveny jednoducho ako suradnica

X=x (13.20)
b) operator zlozky momentu hybnosti p_ je diferencialny operator ureny predpisom
D, =—ihi (13.21)
ox

Posobenie tohto operatora na vinovi funkciu y znamena jej derivaciu podla stradnice a
vynasobenie konStantou (—i# ). KonStanta % =/ /2x sa nazyva redukovana Planckova konstanta
(¢itaj ,,ha-trans).

Pomocou uvedenych zakladnych operatorov mozno vyjadrit’ operatory ostatnych mechanickych
veli¢in, pretoze tieto st odvodite'né zo suradnic a hybnosti.

Priklad: Konstrukcia operatora kinetickej a potencialnej energie castice. Kineticka energia Castice sa
vyjadri prostrednictvom hybnosti nasledovne

T=(p;+p,+p:)/2m (13.22)

pri¢om pre zlozky momentu hybnosti piSeme operatorovy tvar
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0 0 o’
p? = —ih—j(—ih—):—hz— 13.23
Px [ ox ox o’ ( )
Potom pre operator kinetickej energie dostaneme vyjadrenie
R hZ 62 82 62
T= t—t+— (13.24)
o’ oy- Oz
Operator potenc1alne] energie V dvoch elektricky nabitych Castic je multiplikativny operator
2
7 i S (13.25)
4re, ) 1,

kde v citateli vystupuju nabojové ¢isla z (naboje v jednotkach elementarneho naboja e) a v menovateli
vzdialenost’ nabojov.

Schrédingerova rovnica je zakladna rovnica kvantovej mechaniky, ktord umoziuje stanovit
vlnovu funkciu mikrocastice w(x, y,z) ajej energiu E. M4 tvar

Hy =E-y (13.26)

Operator H (tzv. ,hamiltonian‘) je operatorom celkovej energie mikroCastice a pozostava z
¢lena kinetickej energie a potencialnej energie
HA=E=T+V (13.27)

Schrédingerova rovnica v uvedenom tvare neobsahuje ¢asovu premenntl ani spinové premenné.
Treba ju chapat’ takto: vysledkom podsobenia operatora celkovej energie sustavy na vlnovu
funkciu ststavy je mozna hodnota celkovej energie sustavy nasobena tou istou vinovou
funkciou. Rovnica opisuje stacionarne (Casovo-nezavislé) stavy mikroobjektu. Schrédingerovu
rovnicu nemozno odvodit' z elementarnejSich principov, a preto sa povazuje za jeden z
postulatov kvantovej mechaniky.

Priklad: Schrodingerova rovnica pre atom. Pre atdbm A s protonovym c¢islom Z, obsahujici n elektronov
(ZA = n) mozno vyjadrit’ operatory kinetickej a potencialnej energie takto:

R hZ n 62 62 62

Fo_ T - 13.28
2m, ; (8}02 oyl 0z J ( )

~ ez n n

V=— — 13.29
[472’6‘0]; ry (47&9 J;g‘ 5 ( )

kde ra; je vzdialenost i-teho elektronu od atomového jadra a r; vzdjomna vzdialenost' elektronov.
Kineticka energia jadra sa povazuje za zahrnuti do vonkajsej energie translacného pohybu atomu. Teda
mame

h2 X 62 82 62 n_n
B PR — = E- 13.30
2m, i [axiz v} azizj [4”50 J; Ty [47[&0 ]ZZ vV 4 ( )

i=l j<i ,j
Vlnova funkcia zavisi od stradnic vSetkych elektronov r;: w =y (#,7,,...,7,) a ma teda 3n premennych.

Napr. vlnova funkcia atomu zinku (Z = 30, n = 30) ma 3-30 = 90 premennych. PresvedCili sme sa, Ze
zostavit'" Schrédingerovu rovnicu je jednoducha uloha. Treba vSak uviest, ze jej rieSenie je zlozity
matematicky problém. Ked'ze ¢len kinetickej energie je diferencialny operator, potom z matematického
hladiska Schrodingerova rovnica predstavuje parcidlnu diferencidlnu rovnicu druhého radu komplexnej
funkcie mnohych premennych. Jej rieSenie pre jednoduché kvantovomechanické systémy mozno najst
metodami matematickej analyzy. Pri zlozitejSich systémoch treba rieSenie hladat’ numericky. Toto
rieSenie moze byt velmi zlozit¢ a nie vzdy dostatoCne presné ani pri pouziti najvykonnejSich
superpocitacov.

V matematickej analyze je zndme, Ze parcialne diferencidlne rovnice, akou je aj Schrédingerova
rovnica, maju rieSenia iba pri splneni urcitych okrajovych podmienok. ZvacSa sa tieto
podmienky premietaji do poziadavky, aby parametre p vlnovych funkcii v, (x,y,z) nadobudali

celoc¢iselné hodnoty. Ako ukdZzeme pri atdbme vodika, takymito parametrami su tzv. kvantové
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¢isla. Z toho vyplyva pdvod kvantovania fyzikalnych veli¢in podla kvantovej mechaniky:
niektoré fyzikalne veliiny nadobudaju iba diskrétne (kvantované) hodnoty. Napr. energia
Castice, vyplyvajuca z rieSenia Schrodingerovej rovnice, nadobtida iba urcité hodnoty odliSené
indexom #n a vypocita sa

E, = [y Ay,dv (13.31)
Vv

Zakladny stav je stav ststavy s najnizSou moznou hodnotou energie Ey. Excitovany (vzbudeny)
stav sustavy je ktorykol'vek stav s energiou £, vySSou, nez je energia zakladného stavu, E,, > Ej.
Degenerované stavy su rozne fyzikalne stavy mikrocastice, ktoré vsak maju rovnakt hodnotu
energie. VInové funkcie a niektoré iné vlastnosti s pre degenerované stavy rozne, teda v, # vy,

ale £, =E,.

Moment hybnosti / je v mechanike definovany ako vektorovy sucin vektora hybnosti (p) a
vektora sprievodica (7 )

[ =pxF (13.32)
Jeho jednotkou je kg m® s”'. Moment hybnosti je extenzitnd aditivna veli¢ina, t.j. moment
hybnosti sistavy L je vektorovym suétom momentu hybnosti podsustav Z

L=>1 (13.33)

Moment hybnosti spiia jeden zo zakladnych zakonov fyziky — zdkon zachovania momentu
hybnosti. Podl'a tohto zakona moment hybnosti izolovanej ststavy sa zachovava pri vsetkych
procesoch prebiehajucich v sustave

ZZ = const (13.34)

Moment hybnosti mikrocastice je kvantovej mechanike kvantovana veli€ina, t.j. nadobuda iba

diskrétne, kvantované hodnoty:

e Stvorec momentu hybnosti je dany vzt'ahom
I*=1(l+1)r’ (13.35)
kde [ je kvantové cislo momentu hybnosti s moznymi hodnotami /=0, 1, 2, ...

e jedna projekcia (projekcia v smere osi z) momentu hybnosti je dana vztahom
L =mh (13.36)
kde m; je kvantové cislo projekcie momentu hybnosti s moznymi hodnotami —/<m, <+/
meniacimi sa po kroku 1.

=V

oy

Obr. 13.5. Vysvetlenie momentu hybnosti:
vlavo — zavedenie, v strede — mozné projekcie, vpravo — precesia a skladanie.
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Napr. pri / =2 je velkost’ momentu hybnosti ‘i ‘ =,/2(2+1)% a projekcie momentu hybnosti /; st

—2n, -h, 0, +h a +2h. Ked’Ze ostatné dve zlozky momentu hybnosti nie su Specifikované,
vektor momentu hybnosti kona precesiu — rotaciu okolo osi z (obr. 13.5).

Spin (5 ) je vnutorny moment hybnosti elementarnej Castice. Vel'kost' spinu elementarnej Castice
urCuje jej spinové Cislo s a projekciu spinu €islo m, s moznymi hodnotami —s<m_<+s.
Elektronu sa pripisuje spinové Cislo s = 1/2, a preto st mozné iba dve jeho projekcie pre m; =
—1/2 a +1/2. Spin je doélezita mikroskopicka veliCina, ktord vo viacelektronovej Castici (atom,
molekula) podlieha skladaniu.

Moment hybnosti elektronu podmieniuje vznik orbitdlneho magnetického momentu p, =(—e/ Zme)f a
spin elektronu podmieiiuje vznik spinového magnetického momentu [ =(—e/2m,)g s , kde vystupuje
spinovy gyromagneticky faktor g. = 2,0. Magnetické momenty sa prejavujui pri interakcii elektronu s
vonkajiim magnetickym polom charakterizovanym magnetickou indukciou B: AE = (i, + /i,)- B .

13.3. ATOM VODIKA

Atém vodika je najjednoduchsi atom, ktorého jadrom je protén, okolo ktorého sa pohybuje
omnoho I'ahsi elektron. Celkova energia atdbmu vodika pozostava z tychto Clenov:

U=T,+To+ Voe=E+E (13.37)
kde T, je kineticka energia jadra povaZovand za zhodnu s translanou energiou postupného
pohybu celého atomu E;. Jej hodnota sa mdze l'ubovolne spojito menit. Vidzbova energia £
atomu pozostava z kinetickej energie 7. elektronu a potenciilnej energie elektrostatického
pritahovania elektrénu k jadru. Pre obidva tieto ¢leny vieme napisat’ ich operatorovy tvar, a tak
zostavit’ Schrodingerovu rovnicu

{L+V  y=E-y (13.38)
Po dosadeni za operatory napiSeme
w(o o 0o e V1
- —t—+— |- —w(x,y,2)=E-w(x,p,z 13.39
{ Zme(éxz e 622] (47@ ,[YEpa=Ev(ny2) (13.39)

V tomto zapise vystupuje vzdialenost’ elektronu od jadra, vyjadrena ako

r=yx’+y’+z° (13.40)

(jadro je umiestnené do pociatku stradnicového systému). Tento tvar na matematické rieSenie
vSak nie je vhodny. Preto postupujeme tak, Ze najprv zavedieme polarne stiradnice (r, & a ¢) a
potom zavedieme relativnu dlzkovu veli¢inu p = r/ay a relativnu energeticka veli¢inu €= E/E},.

Obr. 13.6. Zavedenie polarnych stradnic.
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Polarne suradnice predstavuji druh suradnic, ktory je vhodny na rieSenie fyzikdlnych tloh v stredovo
symetrickom potencidlovom poli. (Napr. poloha na zemeguli sa vyjadruje prostrednictvom zemepisnej
dizky a zemepisnej Sirky.) Tri polarne stradnice (r, fa ¢) st vo vztahu ku kartézskym stradniciam (x, y,
z) prostrednictvom trigonometrickych vzt'ahov (obr. 13.6)

x=rsinfcos¢p

y=rsindsing (13.41)

z=rcosd
Jednotlivé premenné nadobudaji hodnoty v intervaloch 0<r<oo; 0<0<7; 0<@p<27 a pre maly

objemovy element plati dV =r’sin@drd@d¢. V polarnych siradniciach sa operator kinetickej energie
o0 o
V(x,,2)=| —+—+— 13.42
(x..2) (axz oy’ 6ZZJ ( )
vyjadri nasledovne (symbol V sa ¢ita ,,nabla®)
1 0 0 1 0 1 o
V(r,0,¢)=——| r’ — |+ ——| sinf— |+ ————— 13.43
(r.6.9) r 8r( 6rj r siné’( 89} r*sin’ @ 0¢’ ( )
Tento tvar vedie k odseparovaniu radidlnej suradnice () od uhlovych stradnic (6, @), pretoze mozno
pisat

Vz(r,9,¢):V2(r)+rL2V2(0,¢) (13.44)
V polarnych suradniciach ma Schrodingerova rovnica pre atom vodika tvar
" 1 e 1
- (Vz(r)+—2vz(9,¢)j— — 1w (r.0.9)=E-y(r,0.9) (13.45)
2m, r 4re, |r

Obsahuje este rozne rozmerové veliCiny a fyzikalne konstanty, ktoré eliminujeme takto:
a) Zavedieme relativne suradnice

p=rlay (13.46)
Veli¢ina a, = (h* /m,)/(e’ / 4xe,) = 52,9 pm ma rozmer dizky (takato dizkové jednotka sa oznaduje bohr
—je to vzdialenost’ elektron—proton v Bohrovom modeli atému vodika).

b) Zavedieme relativnu hodnotu energie

e=E/E, (13.47)

kde E, = (e’ /4re,)/a, = 27,21 eV (takato jednotka energie sa nazyva hartree).

Po tpravach Schrodingerova rovnica pre atom vodika nadobuda transparentnejsi tvar
1 1 1
{—E(Vz(p) +?V2(6’,¢)j —;}l//(pﬁ, P =¢-y(p,0,9) (13.48)

ktory je uz vhodny na analytické rieSenie tejto diferencidlnej rovnice. Jednym z rieSeni
Schodingerovej rovnice je vinova funkcia v tvare

w(p)=Ne” (13.49)
kde N je ciselny faktor zabezpecujici normovanie vlnovej funkcie na zdklade podmienky

.f;y*z//dV =1 (vysledkom je N =1/4/za; ). Presved¢ime sa o tom po jej dosadeni do rovnice.
Najprv vyhodnotime derivacie podl'a predpisu
1 0 0 - 1 d .
V(P (p) =——{p2 }Ne ? =—2$[p2Ne ?(-1) |

2op|” op
poopL op P (13.50)

_ Lz[z PNe (=1)+ p*Ne~* (-1)(-1)] = {1 - 3} Ne™”
p p

pricom pouzijeme zname pravidlo o derivovani suc¢inu dvoch funkcii. Dosadenim do
Schodingerovej rovnice ziskame podmienku
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{—l[l—g}—l}(Ne‘p)=5(Ne’”) (13.51)
2L plop
Odtial’ vyplyva vysledna hodnota energie

e=-1/2 (13.52)

Vysledok znamena, Zze jedna z moznych hodnét energie atomu vodika je konStantna velicina,
nezavisla od polohy elektronu vzhl’'adom na proton. (Takyto vysledok je odlisny od vyvodov
klasickej mechaniky.) Absolitna hodnota energie je £ = ¢ E;, = —13,6 eV. Uvedend hodnota
naprosto suhlasi s experimentalne stanovenou hodnotou ioniza¢nej energie atomu vodika (t.j.
energie potrebnej na odtrhnutie elektronu od atomu).

Pri znamej vinovej funkcii mozno zostavit’ pravdepodobnostnii funkciu
B, =|y[ dV =|y| r*drsin 9dIdg (13.53)
ktora vyjadruje pravdepodobnost’ vyskytu elektrénu v bode priestoru. Pravdepodobnost’ vyskytu

elektrénu na gul'ovej ploche s polomerom 7 je su¢tom (integralom) cez vsetky hodnoty uhlovych
suradnic

V4 2
Py =ly[ r*dr[sin 949 [ dg = 4z|y| rdr (13.54)
0 0
Pre uvedenu vinovi funkciu, ktora opisuje zakladny stav atomu vodika
W= (1/ 7a: )e’”"‘) (13.55)
ma pravdepodobnostna funkcia tvar
2
P = 47[(1/ 7a’ ) e p2dr = 467 pAdp (13.56)

Tato funkcia ma extrém (maximum) pri hodnote p =1 (teda r = a), o Com sa mozno presvedcit,
ked polozime jej derivaciu rovni nule (obr. 13.7). Teda elektron sa zdrZzuje s najvicSou
pravdepodobnost'ou na vzdialenosti 1 bohr od atémového jadra. (Je to tzv. Bohrov polomer, na
ktorom by sa elektron pohyboval v domnelom planetarnom modeli atomu podla N. Bohra.)
Dolezitym zistenim je, Zze elektron sa zdrzuje aj v inych cCastiach priestoru, ale s mensou
pravdepodobnost’ou, pricom sa nemeni energia sustavy.

0.8

Amplituda

Vzdialenost od jadra, r/a,

Obr. 13.7. Priebeh vlnovej funkcie (plna ¢iara) a pravdepodobnostnej funkcie (Ciarkovana)
pre 1s orbital atomu vodika.
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Pri ziskani d’alsich rieSeni Schrodingerovej rovnice pre atdm vodika sa postupuje takto. PretoZe operator
kinetickej energie sa v polarnych stradniciach rozklada na radidlnu a uhlovl cast, potom aj vinovi
funkciu mozno vyhl'adat’ v tvare sucinu radidlnej funkcie R(r), zavislej iba od vzdialenosti , a uhlovej
funkcie Y(6,¢), zavislej iba od uhlovych premennych

w(p,0,9)=R(p)-Y(0,9) (13.57)
Pri tejto podmienke sa Schrodingerova rovnica rozpadne na dve diferencialne rovnice

V2 (0,4)Y(0,)=1-Y(0,9) (13.58)

{(—=(1/2)V*(p)+A/2p> =1/ p}R(p) =& - R(p) (13.59)

Prva rovnica vyjadruje vlastnosti momentu hybnosti sustavy, pretoze V*(6,4) je exaktnym vyjadrenim
operatora Stvorca momentu hybnosti ststavy. Tato rovnica ma rieSenie vtedy a len vtedy, ak Stvorec
momentu hybnosti je kvantovany podla predpisu A =| ] I’=1(I+1)A*, kde vystupuje kvantové &islo [ =0,
1, 2, ... Sucasne je kvantovand aj projekcia momentu hybnosti pomocou kvantového ¢isla —/<m, <+ .
Znamena to, ze parametrami uhlovej Casti vinovej funkcie st uvedené kvantové Cisla, teda piSeme
Viml (6,¢) . Druha diferencidlna rovnica vyjadruje podmienky vypoctu energie sustavy. Radidlna Cast’
vlnovej funkcie je parametrizovana kvantovymi ¢islami R, ,(p), kde pribuda tzv. hlavné kvantové Cislo
n. Z matematického hladiska su funkcie R (p) a sz,m, (0,¢) druhom polyndmov nasobenych

exponencidlnymi faktormi. Ich tvar sa uvadza v §pecializovanych ucebniciach.

V atome vodika st kvantované nasledovné fyzikalne veliciny:
e cnergia je vyjadrena prostrednictvom hlavného kvantového Cisla n

E o=t E, (13.60)

n 2”2
ktoré nadobuda hodnoty n = 1, 2, 3, atd’;

e moment hybnosti je kvantovany prostrednictvom vedlajSieho (azimutalneho) kvantového &isla /
11 |=JI(I + )R (13.61)
ktoré je obmedzené podmienkou /=0,1,2,..,n—1;

e projekcia momentu hybnosti je kvantovand pomocou magnetického kvantového ¢isla m;
[ =mh (13.62)
ktoré sa meni v intervale m, =0,£1,£2,...+/;

Celistvost’ kvantovych ¢isiel spdsobuje, Ze v atdbme sa energia ststavy, moment hybnosti a jeho
z-projekcia menia iba po kvantach. Tieto suvislosti ilustruje tab. 13.2.

Tabulka 13.2
Suvislost’ kvantovych ¢Cisiel a kvantovanych veli¢in v atdbme vodika

| Kvantové ¢islo Kvantovana veli¢ina Orbital
n / m; E || L
1 0 0 —(1/2)Ey 0 0 Ls
2 0 0 —(1/8)En 0 0 2s
1 0 —(IB)E, 2 0 2p.,
*1 —(1/8)En NEX *h 2p..2p,
3 0 0 —(1/18)Ey 0 0 3s
1 0 —(1/18)Ey 2 n 0 3p,
+1 —(1/18)Ey, NEX th 3p.,3p,
2 0 —(1/18)En J6 0 3d ,
*1 —(1/18)Ey J6 i *h 3d,..3d,

I+
[\
I+
o
St

—(1/18)E, J6 i 3d,,3d . .
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Orbital je jednoelektronova vinova funkcia. Vyjadruje spravanie sa jediného elektronu v
mikrocastici (atome, molekule). Orbital, ako matematicka funkcia, moze nadobudat’ kladné aj
zaporné hodnoty a vo vSeobecnosti je to funkcia komplexnej premennej. V prenesenom vyzname
sa orbitdlom rozumie t4 cast’ priestoru, v ktorej sa elektron vyskytuje s velkou
pravdepodobnostou.

Orbitaly v atdbme oznacujeme malym pismenom na zadklade hodnoty vedlajSiecho kvantového
Cisla / takto:

hodnota / 0 1 2 3
symbol X S p d f

Pred symbol orbitalu sa pripaja hodnota hlavného kvantového ¢isla n, napr. 2p, 3s, 4d.

Orbitaly X maji rovnaku radidlnu Cast’ vinovej funkcie R

(), avak réznu uhlov cast’ Y, , (6,9). Pre
Gplne rozlienie orbitalov sa k symbolu orbitalu pripaja magnetické kvantove ¢islo m vpravo dole, napr.
2p_1, 3dy a pod. Uhlové &asti orbitalov su komplexné funkcie v dosledku pritomnosti faktora e™?. Aviak
kombinaciou dvojice komplexnych uhlovych funkcii mozno utvorit’ realne funkcie a tieto klasifikovat’ na
zaklade kartézskych stradnic pripojenych k symbolu orbitdlu vpravo-dole namiesto magnetického

kvantového ¢isla.

Uzlové rovina (noddlna plocha) je mnozina bodov v priestore, v ktorych je vlnova funkcia
nulova. V takychto plochach vinova funkcia meni znamienko. Pocet uzlovych ploch radialnej
Casti atdbmového orbitalu je ¢islo (n — / — 1). Napr. bez uzlovej plochy st radialne Casti orbitalov
Is, 2p, 3d; jednu uzlovi plochu maju radialne ¢asti orbitalov 2s, 3p, 4d; dve uzlové plochy maju
3s, 4p, 5d atd’.

Tabulka 13.3
Dohodnuté znazornenie atobmovych orbitalov

@

p pX py pz
y4
X y
d dyy dy, dy, d,

O

dxzfyz

Az y
Q. o
6 \@\/ .

Tvar atomového orbitdlu formuje jeho uhlova cast’ (tab. 13.3). Vyplyva to z fyzikalneho
vyznamu vedlajSieho kvantového Cisla /, ktoré stivisi s momentom hybnosti.
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y-coordinate
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Orbital d,,

x-coordinate

=

N

Orbital dxz_yz

y-coordinate
Amp\'\tude

N

Orbital dzz

z-coordinate
Amp\'\tude

o

x-coordinate
Obr. 13.8. Trojrozmerny nakres amplitidy atomovych 3d-orbitalov.

e Pre /=0 je moment hybnosti nulovy, a preto s-orbital je gul'ového tvaru.

e Pre [ = 1 existuji tri dovolené projekcie momentu hybnosti. Hustota pravdepodobnosti
vyskytu elektronu sa koncentruje v uréitom smere — pozdiZ osi x, y alebo z. Preto orbital p-

typu ma tvar ,,maslicky* resp. ,,piSkoty*. Uhlova ¢ast’ vinovej funkcie ma jednu dodato¢nu

uzlovi plochu a dva laloky opa¢ného znamienka. Tato funkcia je antisymetrickd — meni

znamienko vzhl'adom na stred atomu.

Pre [ = 2 existuje pit’ dovolenych projekcii momentu hybnosti. Hustota pravdepodobnosti

vyskytu elektronu sa koncentruje v smeroch medzi dvoma osami. Preto orbital d-typu ma tvar
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dvojitej ,,maslicky*“. Uhlova Cast’ vinovej funkcie ma dve dodatocné uzlové plochy a Styri
laloky so striedajicimi sa znamienkami. Tato funkcia je symetrickd — nemeni znamienko
vzhladom na stred atomu. Orbital d , sa zakresl'uje ako kladnd maslicka v smere z-osi so

zédpornym prstencom v rovine x-y. Trojrozmerny graf amplitidy atomovych 3d-orbitalov je
uvedeny na obr. 13.8.

e Pre / =3 existuje sedem dovolenych projekcii momentu hybnosti. Hustota pravdepodobnosti
vyskytu elektronu sa koncentruje v smeroch medzi troma osami. Orbital f-typu je
antisymetricka funkcia, ma tvar Stvoritej ,,maslicky* s 6smimi lalokmi a troma dodato¢nymi
uzlovymi plochami.

Dohodnuté znazornenie orbitdlov nezahriiuje uzlové roviny od radialnej Casti vinovej funkcie

(obr. 13.9)

Obr. 13.9. Priestorové znadzornenie p- a d-orbitalu.

Priklad: Emisné spektrum atomu vodika. RieSenim Schrédingerovej rovnice pre atdom vodika sa zistilo, Ze
atdbm sa modze nachadzat iba v energetickych stavoch, ktorym odpoveda diskrétna hodnota energie
vyjadrena vztahom E, = —(1/2n))E, Atéom v stave E; moze pohltit kvantum dopadajuceho
elektromagnetického ziarenia £ = hv, priCom prejde do excitovaného stavu s vy$Sou hodnotou energie E;.
Obdobne, atdm v excitovanom stave E; v kratkom Case vyziari kvantum elektromagnetického Ziarenia a
prechédza do stavu s nizSou energiou. Vyziarené (emitované) kvantum energie je prave rozdielom energii
stavov, teda AE(j—i) = hv=E; — E;. Pre vinocet emitovaného elektromagnetického Ziarenia mozno pisat’

. AE 11 1 |E 1 1
h_E[__]h_R{__J (1369

J 4 J

kde hodnota tzv. Rydbergovej konstanty (pre nehybné jadro) je R, = E, /2hc =e'm_/8&ih’c = 1,097-10

i u

m .
15000 17000 19000 21000 23000 25000 27000

Vinoéet, vicm™

Obr. 13.10. Balmerova séria emisného spektra atdomu vodika.

Tabul’ka 13.4
Série emisného spektra atomu vodika

Séria Kvantové &islo Vinoéet v /cm™' Oblast’ spektra
n; n; 1. Ciara Hrana

Lymanova 1 2,3,4, .. 82 303 109 737 d’aleka UV

Balmerova 2 3,4,5,. 15 241 27 434 viditel'na

Paschenova 3 4,5,6, ... 5335 12 197 infraCervena

Brackettova 4 56,7, .. 2469 6 858 infracervena

Pfundova 5 6,7 1341 4 389 d’aleka IR

-
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Uvedené prechody sa registrujiil v emisnom spektre atomu vodika — zdzname intenzity vyZziarenej energie
od vlnoctu Ziarenia. (Spontanna emisia je podmienend vzbudenim suboru atémov vodika elektrickou
iskrou.) Toto spektrum pozostava zo série pravidelne usporiadanych ¢iar (obr. 13.10) vzhl'adom k skale
vilnoctov Ziarenia, ktoré sa postupne zbiehaji k medznej hodnote (hrane série). Jednotlivé série Ciar st
pomenované podla ich objavitelov a ich zikladné charakteristiky su uvedené v tab. 13.4. Hrana
Lymanovej série sa zhoduje s hodnotou Rydbergovej konstanty a takisto s hodnotou ionizacnej energie
atomu vodika.

V i6noch s jednym elektronom (napr. He”, Li*") je proténové ¢&islo Z> 1. Energia takychto ionov
sa da ziskat analogicky ako v pripade atdomu vodika. Vo vyjadreni potencidlnej energie
vystupuje multiplikativny operator

Vze=—[ ¢ jé (13.64)

4re, ) r

a preto pri zavedeni bezrozmemych relativnych stradnic bude namiesto p = r/ay vystupovat
stradnica p = r/(Zay). Vyraz pre mozné energie jednoelektronovych ionov je

22

Eﬂ :_WE}‘ (1365)

Emisné spektra atomov alkalickych kovov (Li, Na, K, Rb, Cs) sa podobaju ¢iarovému spektru
atomu vodika, hoci obsahuju viac elektronov. Cast’ elektronov sa sprava tak, ze odtienuje
(zmensuje) kladny elektrostaticky potencial jadra, a teda hodnota Z je nahradend zmensenou
hodnotou Z" =Z -0 . Cislo o sa nazyva tieniaca konstanta a da sa vy&islit zo spektralnych
prechodov sa predpokladu, ze hodnoty energie takychto atomov st dané vztahom

AN
E, =—%Eh (13.66)
Podobné spektra sa pozorovali aj pri ionoch Mg', Ca’, B*', A
efektivne jednoelektronové systémy.

1*" a i., ktoré sa teda spravaji ako

Priklad: Moseleyov zdkon. Elektrony emitované rozzeravenou Spiralou (katddou) mozno urychlit' v
elektrickom poli a nechat’ dopadat’ na povrch vzorky tvoriaci antikatodu. Pri takomto experimente sa z
antikatody vyzaruje rontgenové ziarenie, ktoré ma dve zlozky: energeticky spojita zlozku (tzv. spojité
spektrum) a charakteristické ¢iarové spektrum zavisiace od latky tvoriacej antikatddu. Moseleyovo zakon
je empiricky zisteny vztah (H. G. J. Moseley, 1912), podla ktorého odmocnina vIinoctu charakteristickej
Ciary emisného rontgenového ziarenia jednoduchej latky je priamo umerna proténovému ¢islu Z prvku

W =a(Z-b,) (13.67)
Konstanta b, je Cislo charakterizujuce sériu spektra (K, L, M, ...) pri ktoromkol'vek prvku. Vysvetlenie
Moselyho zakona je nasledovné. Elektrony dopadajiuce na povrch antikatody maju dostatocnu energiu,
aby z latky vyrazili elektron nachadzajuci sa v stave o urcitej energii ;. Elektrony v energeticky vyssich
stavoch E; > E; maju teraz moZnost’ spontanne prechadzat’ do uvolneného stavu E;. Rozdiel energii stavov
zodpoveda energii vyziareného kvanta elektromagnetického Ziarenia v oblasti rontgenového ziarenia a pre
vinocet charakteristického ziarenia plati vzt'ah

*\2
pBE_ )1 1)E (13.68)
he 2 he

non
Pre jeho odmocninu dostaneme linearny vztah vzhl'adom k Z

V=R, (1/n} =1/n*)(Z - o) (13.69)

¢o je tvar zhodny s empirickym Moselyho zakonom (obr. 13.11). Moselyho zakon mal fundamentalny
vyznam pre pochopenie ulohy proténového ¢isla prvku. Na jeho zaklade boli spravne zaradené niektoré
prvky do periodickej tabulky (argén, kobalt, telur), ako aj objavené niektoré nové prvky (hafnium,
rénium). Moselyho zdkon ukazuje, Ze elektrony v atome su z hladiska hodndt energie rozdelené
nerovnomerne do uréitych oddeleni (vrstiev K, L, M, N, ...).
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Obr. 13.11. Demonstracia Moselyho zakona.
13.4. VIACELEKTRONOVE ATOMY

Vo viacelektronovom atéme sa uplatituju tieto nové efekty:
e k celkovej potencidlnej energii pribida vzajomné elektrostatické odpudzovanie
elektronov

2
vl |1 (13.70)
4rg, v

e cnergia orbitalov zavisi od dvoch kvantovych éisel,

e do sustavy kvantovych ¢isiel treba zapocitat’ aj projekciu spinu,

e orbitadlny moment hybnosti a spinovy moment hybnosti jednotlivych elektronov podlieha
vektorovému skladaniu.

Model nezavislych elektrénov je priblizenie v ktorom sa predpoklada, Ze elektron v atome je pod
silovym ucinkom atémového jadra a zostredneného silového ucinku ostatnych elektronov. V
tomto modeli je pohyb kazdého elektronu nezavisly (nekorelovany) od pohybu ostatnych
elektronov. V matematickom zapise:
1. vlnova funkcia viacelektronového atomu ¥ je sucinom jednoelektronovych vinovych
funkcii y (teda orbitalov); napr. pre dva elektrony je

Y(r,n)=w(r) w(n) (13.71)
2. potencialna energia je suctom efektivnych jednoelektronovych potencidlov
V(r,1,1,) =V (7)) + Ve (1) (13.72)
Vysledkom modelu nezavislych elektronov st Hartreeho-Fockove rovnice v tvare
Hay,(r)=¢y,(1) (13.73)

ktoré sluzia na vypocet orbitalnej energie &, kazdého orbitalu, ako aj samotnych atdémovych
orbitalov (7). Orbitalna energia atomového orbitalu vo viacelektronovom atdéme zavisi od
kvantovych Cisiel n a /, teda g,. Znamena to, Ze elektrony s z hladiska energie rozdelené do
istych oddeleni, ktoré volame vrstvami (podla hodnoty n) a podvrstvami (podl'a hodnoty /).

Tieto stvislosti ukazuje obr. 13.12. Celkova energia atomu je urCovana suctom orbitalnych
energii jednotlivych elektronov.

Vystavbovy princip je systematicky trend zvySovania energie atomovych orbitdlov vo
viacelektronovom atéme. Znamena, Ze postupnost’ energii atbmovych orbitalov je:

(15)(28)(Zp)(35)(3p)(4s)(3d)(4p)(58)(4d)(5p)(6s)(4D)(5d)(6p)(75)(5£)(6d)(7p)
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Obr. 13.12. Orbitalne energie v atdme vodika (vl'avo) a vo viacelektronovom atéme (vpravo).

Pauliho vylucovaci princip (W. Pauli, 1925) hovori, ze kazdy elektron vo viacelektronove;j
¢astici sa musi nachadzat’ v inom kvantovom stave. Pre uplnu charakterizaciu stavu elektronu
treba zohladnit’ aj spinové kvantové Cisla s a my, ktoré vyjadruji kvantovanie vnitorného
momentu hybnosti elektronu (spinu) a jeho z-projekcie. Potom Uplny stibor kvantovych Cisiel je
vyjadreny Stvoricou (n,/,m,,m ) a takato Stvorica kompletne charakterizuje stav elektronu.

(Kvantové Cislo s = 1/2 je rovnaké pre vSetky elektrony, a tak nerozliSuje ich stavy.) Podla
Pauliho vylu€ovacieho principu v atdbme nemdzu byt dva elektrony, ktoré by mali vSetky Styri
kvantové Cisla rovnaké. Ak maju tri rovnaké kvantové Cisla n,/,m,, potom sa musia liSit’ v

Stvrtom kvantovom ¢isle m ==£1/2.

Sparené elektrony st dvojice elektronov, ktoré maju rovnaki priestorova vinova funkciu
(orbital), avsak sa liSia v kvantovom ¢isle projekciu spinu m,. Nespareny elektron nema partnera

lisiaceho sa iba v kvantovom ¢&isle m,. Sparené elektrony sa znacia dvojicou sipok TV, pre

nespéarené elektrony zostava jedna sipka T . Déosledkom Pauliho vylu¢ovacieho principu je, 7e na
jednom orbitadle sa mozu nachadzat’ najviac dva elektrony s opacnou projekciou spinu — teda
sparené elektrony. Pocet elektronov v podvrstvach priblizuje tab. 13.5.

Tabulka 13.5
Maximalny pocet elektronov v orbitaloch

| Typ orbitilov / my Pocet orbitalov  Pocet elektronov |
s 0 0 1 2
p 1 -1,0,+1 3 6
d 2 -2,-1,0,+1,+2 5 10
f 3 -3,-2,-1,0,+1,+2,+3 7 14

Spinovd multiplicita m vyjadruje pocet spinovych stavov viacelektronovej Castice. Spiny
jednotlivych elektronov sa s¢itavaji na vysledny spin Castice: S =s, +s, +...+s, . Pri vektorom

sCitani sa spiny sparenych elektronov navzdjom kompenzuju. Preto vysledny spin je urceny
poCtom k nesparenych elektronov S = (1/2)k. PoCet moznych projekcii vysledného spinu S je
vyjadreny ¢islom m =25 + 1 = k + 1 a znamena spinovl degeneraciu (nasobnost’, multiplicitu)
stavu.

Hundovo pravidlo maximalnej multiplicity hovori, Ze na energeticky degenerovanych orbitaloch
sa preferuje maximalna spinova multiplicita. Napr. orbitaly 2py a 2p, st energeticky rovnocenné.
Ak na ne umiestnime dva elektrony, %)otom sa bude energeticky preferovat’ obsadenie
(2p,()T(2py)T vzhl'adom k obsadeniam (2py) i(2py)O a (2px)0(2py)N.
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Elektronova konfiguracia atdbmu (i6nu) je vyjadrenie obsadenia atomovych orbitalov elektronmi.
Atomové orbitaly sa obsadzuju elektronmi tak, aby atom mal ¢o najmenSiu energiu. Toto
hl'adisko je splnené pri dodrzani:

e vystavbového principu,

e Pauliho vyluc¢ovacieho principu,

e Hundovho pravidla maximalnej spinovej multiplicity.
Elektronové konfigurdcie sa uvadzaju v tvare zapisu obsadenych atomovych orbitalov podla
vystavbového principu s poctom elektronov vpravo-hore. Napr. elektronova konfigurécia
germania je

32Ge: 187257 2p° 35> 3p° 4s* 3d'? 4p?
alebo v skratenej forme, kde sa vyuZzije elektronova konfiguracia najbliz§ieho nizsieho vzacneho
plynu

32Ge: [Ar]" 4s*3d" 4p, m=3
pricom sme vyznacili aj spinovit multiplicitu m podl’a Hundovho pravidla.

Pri stanoveni elektronovej konfiguracie sa pouzivaju tieto pravidla:

1. Pri voInych atémoch je energetické poradie orbitalov uréené vystavbovym principom. V
pripade prechodnych prvkov sa vyskytujui pocetné vynimky, napr.
24Cr: [Ar]"® 4s' 3d°, m=6
20Cu: [Ar]"® 4s! 3d1°, m=2
»Mo: [Kr]** 5s' 4d°, =
46Pd: [Kr]*® 4d"°, =
s7La: [Xe]™* 6s?5d', m=2
Pri tychto vynimkach sa casto uplatiuje, ze dodatocnu stabilitu vykazuju elektronové
konfigurécie naplno, alebo napoly obsadenych orbitalov.

2. Pri anionoch sa pridavaju elektrony tak, aby sa uplatnila elektronova konfiguracia
najblizsieho izoelektronového atdému (atdmu s rovnakym poctom elektronov). Napr.
34Se” " [Ar]" 452 3d" 4p°, m=1

3. Pri kationoch sa elektrony odoberaji z atdbmov v poradi f-, d-, p- a s- kazdej vrstvy (n, n—1,
atd’). Napr.
T [Ar]™®3d], m
oFe?™: [Ar]™® 3d°, m=5
$Pb”": [Xe]™* 4 5d'0 657, 1

=2

Tabulka 13.6
Elektronové konfiguracie a ionizané energie

I Z Atom Konfiguracia Ionizacna energia orbitalu /eV

Is 2s 2p
1 H Is' 13,6
2 He 1s” 24,6
3 Li [He]” 2s' 58 5,4
4 Be [He]” 2s” 115 9,3
5 B [He]* 2s” 2p', m =2 192 12,9 8,3
6 C [He]” 2s° 2p°, m =3 288 16,6 11,3
7 N [He]’ 28” 2p°, m = 4 403 20,3 14,5
8 0 [He]” 2s° 2p*, m =3 538 28.5 13,6
9 F [He]” 2s° 2p°, m =2 694 37,8 17,4
10 Ne [He]* 2s” 2p°, m =1 870 48,5 21,6
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Energiu elektronovej konfiguracie mozno korelovat’ s experimentalne stanovenymi ionizacnymi
energiami atdbmov. Koopmansova teoréma (T. A. Koopmans, 1933) hovori, Ze ionizacna energia
Eion sa rovna obratenej hodnote orbitalnej energie, teda pre i-tu hladinu je

Eioni = —& (13.74)
Niektoré elektronové konfiguracie a prislusné ioniza¢né energie su uvedené v tab. 13.6.

Periodicky zakon (D. I. Mendelejev, 1869) vyjadruje, Ze vlastnosti prvkov su periodickou
funkciou ich protonového cisla Z. Periodicky zakon ma pdévod v pravidelnosti vystavby
elektronového obalu atomov, ktord sa primarne odvija od protonového cisla prvku. (Mendelejev
povodne formuloval svoj zakon v podobe, Ze vlastnosti prvkov su periodickou funkciou ich
atomovych vah. V tom ¢ase nebol znamy proton a ani pojem protonového cisla.)

Vystavbovy princip v tvare tabulky predstavuje formu periodickej tabulky prvkov, ako to
ukazuje tab. 13.7. Skuto¢né zaradenie f-prvkov je za prvy d-prvok danej peridody. Napr. cér, ako
prvy lantanoid sa zarad'uje za prvy 6d-prvok, teda lantan.

Tabulka 13.7
Periodicka tabul’ka v tvare vystavbového principu

Vrstva n® Orbital (obsadenie elektronmi) Ukoncujuci

ns (2) (n-2)f(14)  (n—1)d (10) np (6) vzécny plyn

K 1 1s >He

L 2 2s 2p 10NC

M 3 3s 3p 18AT

N 4 4s 3d 4p 36K

O 5 5s 4d 5p uXe

P 6 6s 4f 5d 6p ssRn

Q 7 7s 5f 6d p 11sUuo
s-prvky f-prvky d-prvky p-prvky

;7 — hlavné kvantové &islo = &islo periody.

Orbitalny moment hybnosti vo viacelektronovom atéme je vektorova veliCina, ktora sa sklada z
prispevkov jednotlivych elektronov, Z:fl +la2 +...+ZN. Po zloZzeni je kvantovany celkovy orbitalny

moment hybnosti vztahom |Z|=1/L(L+1)h a pre jeho z-projekciu je L =M, h. Pre dva elektrony
=l -1,] do L

max

kvantové ¢islo L nadobtida hodnoty od L

‘min

=1+, po kroku 1 a potom sa postupne
pridavaju d’alsie elektrony. Hodnota magnetického kvantového cisla celkového orbitalneho momentu
hybnosti je —L <M, <+L a definuje jednotlivé projekcie, ktorych pocet (orbitdlna multiplicita) je 2M; +
1. Analogické pravidla platia aj pre skladanie spinového momentu hybnosti. Ddsledkom toho je, Ze
spravna vlnova funkcia atomu zavisi od Stvorice kvantovych ¢isiel momentu hybnosti, teda
W(L,M,,S,M,), a nazyva sa atémovy term. Napr. pre elektronovii konfiguraciu p* mame /, =/, =1,
takze L. =/ -L=0 a L

in wx =40 +1,=2. Teda mozné hodnoty si L = 0, 1, 2. Pre spin plati
s,=s,=1/2,takze S, =0 a S, =1.Spinova multiplicita sa pripaja vl'avo-hore k symbolu atdbmového
termu (oznagenie termu podla hodnoty L je S, P, D, F, G, H, 1, ...). Uplny subor atémovych termov od
elektronovej konfiguracie p* je 'S(1x), *P(9%) a 'D(5x), pricom v zatvorke je uvedena degenerécia stavu.
Dalsie eventuality °S, 'P a "D vylu¢uje Pauliho princip. Z elektronovej konfiguracie d* vznikaju tieto
termy: 'S, °P, 'D, °F a 'G. Jednotlivé termy sa ligia vo svojich energiach. O tom, ktory term je zakladny,
rozhoduju dve Hundove pravidla: 1. zakladny term ma vzdy najvy$§iu mozni hodnotu spinovej
multiplicity (pravidlo maximalnej spinovej multiplicity); 2. ak ma niekol’ko termov maximalnu spinovu
multiplicitu, zdkladny term ma najvyssiu orbitalnu multiplicitu (najvyssiu hodnotu L). Preto z termov od
konfiguracie d* zdkladnym termom je °F (uplatiiuje sa 1. aj 2. Hundovo pravidlo).
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Kontrolné otazky

1. Zopakujte si pojmy: (1) latka, (2) pole, (3) elementarna Castica, (4) atdbmové jadro, (5) atom, (6) i6n, (7)
anion, (8) kation, (9) energia, (10) kineticka energia, (11) potencidlna energia.

2. Definujte pojmy: (1) elektromagnetické pole, (2) vinenie, (3) vlnova dizka, (4) frekvencia vInenia, (5)
vlnocet, (6) mikrocastica, (7) vlnova funkcia, (8) hustota pravdepodobnosti, (9) operator, (10) operator
kinetickej energie, (11) operator potencidlnej energie, (12) hamiltonian, (13) zékladny stav, (14)
excitovany stav, (15) degenerovany stav, (16) moment hybnosti, (17) spin, (18) orbital, (19) uzlova
rovina, (20) vystavbovy princip, (21) Pauliho vylucovaci princip, (22) sparené elektrony, (23) nespareny
elektron, (24) spinova multiplicita, (25) Hundovo pravidlo maximalnej multiplicity, (26) elektronova
konfiguracia.

3. Objasnite: (1) vinovo-korpuskularny dualizmus, (2) vlnovu hypotézu, (3) vznik elektronogramu, (4)
vyznam hustoty pravdepodobnosti, (5) periodicky zakon.

4. Uved'te: (1) vztah medzi vinovou dizkou a frekvenciou elektromagnetického Ziarenia, (2) Planckov
vztah, (3) Einsteinov vztah, (4) vztah medzi vinovou dizkou a hybnostou foténu, (5) vztah pre operator
zlozky hybnosti, (6) vztah pre operator suradnice, (7) charakteristickl operatorovil rovnicu, (8)
Schrédingerovu rovnicu a objasnite vSetky symboly, (9) Schrodingerovu rovnicu pre atom vodika, (10)
vyraz pre energiu atomu vodika, (11) Koopmansovu teorému, (12) periodicky zakon.

5. Znazornite grafom: (1) vinenie a jeho -charakteristiky, (2) vlnova funkciu, (3) hustotu
pravdepodobnosti, (4) priebeh pravdepodobnostnej funkcie pre 1s orbital, (5) jednotlivé orbitaly s-, p-, a
d-.

6. Uvedte: (1) jednotku vinoétu, (2) jednotku vinovej dizky, (3) jednotku hybnosti, (4) jednotku momentu
hybnosti, (5) poZzadované vlastnosti vinovej funkcie, (6) dve podmienky kvantovania momentu hybnosti,
(7) hodnotu energie zakladného stavu atomu vodika, (8) dva predpoklady modelu nezavislych elektronov,
(9) elektronova konfiguraciu 5, Ti, »Ti*", 2Fe, 26Fe’”, 20Cu’, 16S, 16877, (10) spinovii multiplicitu ¢C, »Cr,
57La.

7. Vymenujte: (1) druhy elektromagnetického ziarenia, (2) prvé dva postulaty kvantovej mechaniky, (3)
kroky rieSenia Schrodingerovej rovnice pre atom vodika, (4) tri kvantované veli¢iny v atome vodika, (5)
tri kvantové Cisla v atome vodika a vzt'ah medzi nimi.
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14 CHEMICKA VAZBA V MOLEKULACH
14.1. CHARAKTERISTIKY CHEMICKEJ VAZBY

Chemicka vézba je druh stabilizacnej interakcie medzi atommi tvoriacimi molekulu, molekulovy
ion alebo chemicku latku. Podstatou chemickej vizby je, ze chemicky viazany systém ma
mensiu vnutornu energiu nez jeho izolované konStituenty (atomy, atomové jadra, elektrony,
jednoduchsie molekuly). Chemickd védzba tak vyjadruje stav relativnej stability systému
vzhl'adom na mozné podsystémy, a preto reprezentuje podmienky existencie chemickych latok.
Chemickl viazbu povaZzujeme za pri¢inu jestvovania molekul a molekulovych ionov.

Tvorba chemickej vézby je spojena s nasledujucimi osobitnymi vlastnost’ami:

1. konstituenty chemickej védzby (atomy, jednoduchsie molekuly) stracaju svoju chemicku
individualitu, takze chemické vlastnosti nového chemického jedinca (molekuly) nie su
suctom chemickych vlastnosti jeho zloziek,

2. chemicky viazany systém ma charakteristicku Casticovu Struktiru vyjadrenti usporiadanim
atomovych jadier v priestore (tvar, geometria Castice), ako aj rozdelenim elektronov v
priestore (elektronova konfiguracia),

3. chemicka védzba ma vlastnost’ nasytenia, t.j. pocet atomov, ktoré st priamo chemicky
viazané, je obmedzeny.

Okrem systémov viazanych chemickou véizbou pozname systémy stabilizované
medzimolekulovymi interakciami. Konstituenty viazané medzimolekulovymi interakciami si do
znacnej miery zachovavaju svoju chemicku individualitu. Vo v§eobecnosti si medzimolekulové
interakcie pri¢inou jestvovania kondenzovanej fazy a nemaju vyraznu vlastnost’ nasytenia ako
chemicka vdzba. Patria sem aj klatraty, chemisorbované utvary a systémy viazané vodikovou
vizbou. Medzi chemickou vdzbou a medzimolekulovymi interakciami nie je ostrd hranica. Oba
pripady viazanych systémov su charakterizované znizenim energie (uvol'nenim vidzbovej energie
AF) a existenciou rovnovaznej vzdialenosti R. podsystémov, ako to ukazuje obr. 14.1.

EIE,

1.2 i i i l

Obr. 15.1. Energia a geometria viazanych systémov: plna ¢iara — systém stabilizovany
chemickou vizbou, ¢iarkovane — systém stabilizovany medzimolekulovymi interakciami.

Znizenie energie pri tvorbe chemickej vézby je spravidla omnoho vicSie ako v pripade
medzimolekulovych interakcii a sucasne je rovnovazna vzdialenost’ atdbmov mensia. Stabiliza¢né
energie porovnava tab. 14.1. Stabilizacny uc¢inok medzimolekulovych interakcii moéze byt
ruseny tepelnou energiou vyjadrenou faktorom R7. Jej hodnota pri 20 °C je 2,4 kJ mol .
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Tabul’ka 14.1
Porovnanie stabilizacnej energie AE

Chemicka vizba AE (kJ mol™) Medzimolekulové interakcie  AE (kJ mol ™)
Cl-0, 17 H»..H, 0,3
O,N-NO, 57 0,...0, L1

Li-Li 105 L...I 12,1

H-H 458 HF HF 25,0

N-N 940

Medzi zékladné charakteristiky chemickej vdzby patria: disociaCna energia, energia vézby,
medziatomova vzdialenost’, polarita vézby, vinocet vibracie atomovych skupin, ionizac¢na
energia molekuly a 1.

Disociacna energia Da_p bola zavedend ako zmena energie pri homolytickom $tiepeni urcitej chemicke;j
vizby. Energia vizby Ea g bola zavedena ako priemer disociaénych energii rovnakych druhov vizieb v
molekule typu AB,. Energiu vizby mozno vycislit’ z experimentalnych hodndt atomizacénej entalpie latky,
A H?. Charakterizuje pevnost’ vizby. Obe tieto velidiny sa vyjadruju v jednotkach eV na jednu vizbu,
alebo v jednotkach kJ mol™" pre danti vizbu v 1 mol latky.

Kovalentné polomery atdmov st empiricky zistené &isla (v jednotkach dizky), ktoré sa pouZivaji
na odhad medzijadrovych vzdialenosti v molekulach. Su charakteristické pre dant dvojicu
atomov a nasobnost’ vdzby (napr. C—-C, C=C, C=C). Kovalentny polomer mozno chapat’ ako
vyjadrenie velkosti atomu v molekule. Niektoré dolezité hodnoty uvadza tab. 14.2.

Tabulka 14.2
Kovalentné polomery 74 (pm)

| Vizba, ra Viézba, ra Vizba, ra Viézba, ra
-C, 77,2 -N, 74 -P, 110 =S, 104
=C, 66,7 =N, 62 =P, 100 =S, 94
=C, 60,3 =N, 55 —H, 37 —Cl, 99

Priklad: Vypocet a pouzitie kovalentnych polomerov. Na ziklade experimentalnych medziatomovych
vzdialenosti ur¢ime kovalentné polomery takto:

Referencna latka Vzdialenost’ Ry, (pm)  Kovalentny polomer r, (pm)
diamant C-C: 1542 77,1
dichlér CI-CI: 198,8 99,4
Potom vzdialenost’ C—Cl mozno odhadntt’ zo vzt'ahu
Rec=rct+ra=(7,1+99,4) pm=176,5 pm (14.1)

¢o sa prakticky zhoduje s experimentalne zistenou hodnotou R¢ ¢ = 176,6 pm v molekule CCl,.

Kovalentny polomer je ovplyvneny ionovym charakterom vdzby, ako aj Struktirnymi pomermi v
referencnej latke. Napr. podrobnejSie sa rozliSuju tetraedrické a oktaedrické kovalentné polomery.
Obdobné veli¢iny ako kovalentné polomery su idnové polomery (vycislené z iénovych latok), kovové
polomery (vycislené z kovovych latok), termochemické polomery (vycCislené z mriezkovych energii) a
van der Waalsove polomery (vycislené zo slabych medzimolekulovych interakcii).

V molekule AB atomy A a B vykonavaju kmity okolo rovnovaznej polohy R,. Tento vibra¢ny
pohyb atéomov (vo viacatomovych molekulach pohyb atdmovych skupin) je charakterizovany
hodnotou energie, ktora je pre dany pohyb charakteristicka a nadobuda iba ur¢ité hodnoty.
Znamena to, ze pri zmene vibracného stavu molekuly sa prijima alebo uvolfiuje ziarenie urcitej
energie. Frekvencia absorbovaného ziarenia sa rovnd vlastnej frekvencii vibracie atomov
(atomovych skupin) v molekule. Zvycajne sa experimentalne registruje vinocet v=1/4
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elektromagnetického Ziarenia, ktoré latka absorbovala pri prechode do iného vibra¢ného stavu.
Tato velicina odraza pevnost’ chemickej vézby, a teda stvisi s medzijadrovou vzdialenost'ou R a
energiou vizby E. Vzajomni podmienenost’ charakteristik pevnosti chemickej vizby mozno
demonstrovat’ na pripade Castic odvodenych od dikyslika (tab. 14.3).

Tabulka 14.3
Charakteristiky vizby O—O v Casticiach O,’

0, 0J) 0, 0,>
Eoo eV 6,4 5,1 3,9 2,0
Ro-o /pm 112 121 134 149
Voo fem! 1876 1580 1145 842

Nepolarna chemickd vézba sa tvori medzi parom ekvivalentnych atémov. Charakterizovana je
rovnomernym rozdelenim valencnych elektronov medzi atdbmmi. Ak elektronegativity atdbmov
tvoriacich vdzbu A—B st rdzne, potom atdm s vdcSou elektronegativitou puta valencné elektrony
silnejSie, a preto sa tazisko zdporného naboja posuva smerom k tomuto atomu. Vysledkom je, ze
elektronegativnej$i atdm bude mat’ prebytok zaporného ndboja na tkor atomu s mensou
elektronegativitou. Polarna chemickd vézba sa tvori medzi parom neekvivalentnych atémov a
odraza nerovnomerné rozdelenie valencnych elektronov medzi atommi. Prebytok zaporného
néboja sa vyjadruje pri atome symbolom &~ a kladného naboja symbolom &, napr.

§ 8 &

0—C—O0

Ioniza¢nd energia molekuly je energia potrebna na ionizdciu molekuly, t.j. na odtrhnutie
elektronu. Ionizacni energia sa vyjadruje v jednotkach eV. lonizana energia reprezentuje
vizbovl energiu elektronu v molekule.

Tonizaciu mozno vyvolat' napr. dopadom elektromagnetického Ziarenia vhodnej vinovej dizky na
molekulu. Elektron nachadzajuci sa v urCitom energetickom stave & pohltenim kvanta ziarenia Ey = h v
opusti molekulu a nadobudne kinetickll energiu Ey
Ek =h Vo — Eion,i (142)

(rovnica fotoelektrického javu). Z merania kinetickej energie vyrazenych elektrénov mozno vypocitat
ionizacné energie molekul Ej,,;. Z merania fotoelektronovych spektier molekul sa zistilo, Ze jednotlivé
elektrony v molekulach s viazané réznou hodnotou vizbovej energie, a teda maji rdézne ionizacné
energie. Velkost' ionizacnej energie je v molekule ovplyvnena interakciami atomov, a preto z hodnot
ioniza¢nych energii mozno ziskat’ informacie o vizbovych pomeroch v molekule. Ak je na danom atome
lokalizovany kladny naboj, potom jemu patriace elektrony s viazané vacSou silou a ich ioniza¢na energia
bude vicsia vzhl'adom na neutralny atom. Naopak, ak atdm nesie zaporny naboj, prevlada odpudzovanie
elektronov a ionizacna energia bude mensia.

Priklad: Ionizacné energie v NaCl. Experimentalne urcené hodnoty ionizacnych energii vnltornych
orbitalov Na(2p) v Casticiach tvoriacich NaCl st (v eV):

Na(g) Na'(g) NaCl(s)

304 47,4 36,4
Znamena to, ze v NaCl je na atoéme Na lokalizovany ciastkovy kladny néboj (ionizacna energia je vacsia
nez pre Na(g)). Podobne ionizacné energie orbitalov CI(2s) su:

Cl(g) CI(g) NaCl(s)

24,6 14,3 21,7
¢o ukazuje, ze na atome Cl v NaCl je lokalizovany ¢iastkovy zaporny naboj (ioniza¢na energia je mensia
nez pre Cl(g)).
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Podla Lewisovej teorie (G. N. Lewis, 1916) chemicky viazané atomy spolocne zdielaju
elektronové pary. Okolo kazdého atomu tak vznika elektronova konfiguracia vzacneho plynu.

Elektronové pary sa vyznacuji dvojbodkou (:) alebo ¢iarkou (). Jednoducha kovalentna vézba sa

tvori zdielanim jediného elektronového paru. Nasobné vézby (dvojita, trojitd) sa tvoria
zdielanim viacerych (dvoch, troch) elektronovych parov chemicky viazanymi atémmi. Volny
elektronovy par je elektronovy par valen¢nej vrstvy, ktory sa nezucastnuje na chemickej vézbe a
patri len jednému atému.

V molekulach tvorenymi p-prvkami sa uplatituje oktetové pravidlo, podla ktoré¢ho kazdy atoém
stabilnej molekuly (i6nu) sa usiluje dosiahnut’ 8 valen¢nych elektronov vo svojom obklopeni. Pri
koordinan¢nych zluceninach d-prvkov sa Casto uplatiiuje 18-elektronové pravidlo, podla ktorého
sa centralny atom usiluje zdiel'at’ 18 valen¢nych elektronov.

Elektronovy Struktirny vzorec molekuly vyjadruje rozdelenie valenénych elektrénov na vdzbové
elektronové pary, volné elektronové pary a nesparené elektrony v molekule. Nespareny elektron
sa vyznaci bodkou. Do elektrénového Struktirneho vzorca mozno zakreslit’ aj prebytok kladného
(8") alebo zaporného (87) naboja. Niekedy sa zvykne vyznaéit' aj nasobny charakter niektorych
vizieb (napr. 7 véizieb s ucast'ou orbitalov my).

Elektronové strukturne vzorce su casto nedokonalym vyjadrenim védzbovych pomerov v Castici, najmé ak
ide o delokalizované viaccentrové vizby (benzén, o0zon), elektronovo deficitné vézby (diboran),
elektronovo presytené vizby (dikyslik), pripadne Castice s delokalizovanym nesparenym elektronom
(NO,).

14.2 FYZIKALNA PODSTATA CHEMICKEJ VAZBY

Fyzikalna podstata chemickej vdzby spociva v kvantovani vnitornej energie, ktora pozostava z kineticke;j
energie pohybov jadier a elektronov, ako aj z potencialnej energie elektrostatickych interakcii medzi
elektronmi a jadrami. Ide teda o rovnaky princip ako v pripade stability atdbmu s rozdielom, ze v pripade
chemickej védzby systém obsahuje viac ako jediné atomové jadro. Na chemicky viazany systém
(molekulu) mozno preto nazerat’ ako na systém pohybujucich sa atdbmovych jadier a elektronov, ktoré su
vo vzajomne] elektrostatickej interakcii. Jediné sily zodpovedné za vznik chemickej vézby su sily
elektrostatickej povahy.

Pri tvorbe chemickej vdzby dochadza k uvolneniu vdzbovej energiec (zmenseniu vnutornej
energie). Chemicky viazany systém ma teda menSiu (zdpornejSiu) hodnotu celkovej energie
vzhl'adom na atdmy (konstituenty) v nezliiCenom stave. Energia £ vol'ného atomu charakterizuje
jeho pohybovy stav a je suctom jeho kinetickej energie 7" a potencialnej energie V'

E=T+V (14.3)
V stacionarnom (¢asovo nezavislom) stave atomu st tieto veli¢iny v ur€itom vztahu, ktory sa da
odvodit’ z principov kvantovej mechaniky. Tvrdenim tzv. viridlnej teorémy je, ze stredna
hodnota celkovej energie viazané¢ho systému sa rovna zapornej strednej hodnote kinetickej
energie a sucasne polovici strednej hodnoty potencialnej energie

E=-T=V]2 (14.4)
Tento vztah ma vSeobecnejsiu platnost’ a rovnako plati pre atomy aj pre molekuly v rovnovazne;j
geometrii.

Aplikujme tento princip na atém vodika

EH)=-T(H) = V(H)/2 (14.5)
a na molekulu vodika

Pre vézbovu energiu molekuly vodika £, moZzno pisat’:
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E\Hy)=2 EMH)-EMH)>0 (14.7)
Vizbova energia je kladna, E.(H,) = 4,7 eV. Po dosadeni za £ = —T a E = V/2 ziskame dve
nerovnosti

E,=-2T(H) + T(Hy) > 0 (14.8)

E,=[2V(H) - V(H»)]/2>0 (14.9)
Z prvého vzt'ahu vyplyva vysledok

T(Hy) > 2T(H) (14.10)

ktory znamena, Ze kineticka energia molekuly H, je vdcsia (viac kladnd) ako kinetickd energia
izolovanych atomov H. Inymi slovami: Pri tvorbe chemickej vézby sa zvySuje kinetickd
(pohybova) energia. Z druhého vzt'ahu vyplyva vysledok

V(H,) < 2V(H) (14.11)
¢o znamena, ze potencialna energia v molekule vodika je menSia (zadpornejSia) ako potencidlna
energia izolovanych atdémov H. Inymi slovami: Pri tvorbe chemickej véizby sa zmenSuje (v
absolutnej hodnote zvicsuje) potencialna energia.

Z uvedenej analyzy cClenov energie vyplyva nasledujiice tvrdenie: Fyzikdlnou podstatou
chemickej vizby je urychlenie elektronov a sucasne zvdicsenie pritahovania elektronov k jadram
spojenym posobenim viacerych atomovych jadier. Tato situdcia je mozna iba vtedy, ak sa
elektrony koncentruji do medzijadrovej oblasti.

Teraz podrobnejSie preberieme jednotlivé prispevky ku kinetickej a potencidlnej energii molekuly.
Kinetickd energia jadier je vel'mi mald vzhl'adom na kinetickil energiu elektronov (jadra st omnoho
hmotnejsie nez elektrony) a mozno ju v prvom priblizeni zanedbat. Z tejto Gvahy vyplyva zaver: Pri
tvorbe chemickej vizby sa vyrazne zvysuje kineticka energia elektronov. Celkova potencialna energia V'
pozostava z troch prispevkov: elektrostatického odpudzovania jadier Vyy (kladny €len), odpudzovania
elektronov V.. (kladny Clen) a pritahovania elektronov k jadram Vey (zaporny clen):
V=Vt Vet Vex (14.12)

V atome je jediné jadro, a preto v atdme Clen Vyy = 0. Pri utvoreni chemickej véizby si atdbmové jadra v
rovnovaznej vzdialenosti R, a ich odpudzovanie je vyjadrené ako Vyn = (e2/411:£0) ZxZg/Ry > 0. Konkrétne
v molekule vodika je Vyn = 19,4 eV (pri Ry = 74,1 pm). V molekule je viac elektronov ako v jednotlivych
izolovanych atomoch, a preto stredna hodnota elektrostatického odpudzovania V. bude v molekule vicsia
nez v atdbme. Pri tvorbe molekuly sa teda ¢len Vyy zvdcsuje, Clen Ve, takisto zvacSuje, kym ¢len Vy sa
musi vyrazne zmenSovat, aby celkova potencialna energia V klesla o hodnotu 2.4,7 = 94 eV. Z
uvedeného vyplyva druhy zaver: Pri tvorbe chemickej vizby sa vyrazne zvdcsuje pritahovanie elektronov
k jadram (energia pritahovania je v absolutnej hodnote velka).

Z podrobnych kvantovomechanickych vypoctov vyplyva, ze molekula H, sa m6ze nachddzat’ vo
viacerych energetickych stavoch. V zdkladnom energetickom stave (v stave s najnizSou
energiou) su elektrony navzajom sparené (ich spiny su antiparalelné) a zodpoveda im vlnova
funkcia spinového singletu "W reprezentujiica vizbovy stav (obr. 14.2). Tejto vlnovej funkcii

2

zodpoveda hustota pravdepodobnosti P =“‘P , ktorda v medzijadrovej oblasti vykazuje

zvicSenie vzhladom na volné atomy vodika. Znamenad to, ze elektrony so zvécSenou
pravdepodobnost’ou sa vyskytuji v oblasti medzi jadrami, a teda vytvaraji podmienky pre vznik
chemickej vizby (obr. 14.3). V energeticky vySSom stave su elektrony nesparené (ich spiny st

paralelné), ¢omu zodpoveda vlnova funkcia spinového tripletu *¥ predstavujiica protivizbovy
2
stav. Prislu$nd hustota pravdepodobnosti P =‘3‘I—" klesd v medzijadrovej oblasti na nulu.

Znamena to, ze elektrony sa s malou pravdepodobnostou vyskytuji medzi jadrami. Ich
urychlenie spojenym pdsobenim jadier je nedostatocné vzhladom na medzijadrové
odpudzovanie, takze chemicka vidzba nevznika. Treba poznamenat’, Ze sparovanie elektronov nie
je prvotnou pri¢inou vzniku chemickej vizby. Této sa tvori aj v pripade pritomnosti jediného
elektronu, napr. v Gastici Hy .
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Obr. 14.2. Amplitada vinovych funkcii: vl'avo — pre 1s-orbitdly izolovanych atomov H,
vpravo — pre dva elektrénové stavy molekuly Hj.

+

Pravdepodovnostna funkcia, P
Pravdepodovnostna funkcia, P

Obr. 14.3. Hustota pravdepodobnosti vyskytu elektronov v molekule Hy:
vlavo — viazbovy stav, vpravo — protivizbovy stav.

Z historického hladiska mal pre pochopenie fyzikalnej podstaty chemickej vézby podstatny vyznam
kvantovomechanicky vypocet pre molekulu H, (W. Heitler a F. London, 1929). Nimi pouZitd vypoctova
metoda bola po d’alSom rozpracovani (J. C. Slater a L. Pauling, 1931) nazvana metéodou valen¢nych
vézieb: VV (z angl. ,,Valence Bond“ — VB). Sucasne bola rozpracovana teraz najviac rozSirena metdda
molekulovych orbitalov — MO (R. S. Mulliken, 1928). Metéda VV je menej univerzalna, nez MO metoda.
Zvycajne operuje s neporusenymi atbmovymi orbitalmi, pripadne jednocentrovymi hybridnymi orbitalmi:
molekula sa tu povazuje za sustavu atomov v interakcii. Pre opis chemickej viazby v tuhych latkach sa
pouziva pasova teoria (F. Bloch, 1933).
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14.3 METODA MOLEKULOVYCH ORBITALOV

Metoda molekulovych orbitilov (skratene MO metoda) patri k teoretickym koncepcidm opisujicim
chemicku vazbu a jej vlastnosti. Pomocou molekulovych orbitadlov a ich obsadenia elektronmi mozno
objasnit’ tvar Castic, ich vidzbové vlastnosti, elektrické, magnetické a optické vlastnosti, ako aj chemicka
reaktivitu. Uvedena metoda je matematicky velmi naro¢na a kvantitativne vypocty pomocou nej sa
uskuto¢nuju na vykonnych ¢islicovych pocitacoch. Metdda operuje s viaccentrovymi orbitdlmi: molekula
sa tu povazuje za sustavu atomovych jadier a elektronov (atdbmovych zvyskov a valenénych elektronov).

Pri opise chemickej vizby sa vychadza z principov kvantovej mechaniky, teda z jej zakladnej rovnice,

ktorou je Schrodingerova rovnica
HY=E-¥ (14.13)

Aby jej rieSenie bolo mozné, prijima sa rad predpokladov a zjednoduseni.

1. Atomové jadra st omnoho hmotnejSie nez elektrony. Preto sa predpoklada, Ze elektrony sa pohybuju
v potencidlovom poli jadier a pri pohybe jadier (napr. pri ich vibraciach) sa elektrony prisposobia
okamzitej konfiguracii jadier. Preto v celkovej kinetickej energii molekuly mozno kinetickll energiu
jadier zanedbat’ — jadra povazovat’ za znehybnené.

2. Potencialnu energiu molekuly mozno rozpisat’ na ¢len pritahovania elektrony-jadra, odpudzovania
elektrony-elektrony a odpudzovania jadra-jadra. Ak sa prijme model nezavislych elektronov
(orbitalova aproximacia), potom pre potencidlnu energiu dvoch elektronov mozno pisat’

V(r,ry,1,) =V (1) + Ve () (14.14)
Operator celkovej energie (hamiltonian) sa napise v tvare
H = Tadrzi + 7::lcktr(')ny + I/c]cktr(')ny-jadrzi + I/c]cktr("my + Vjadré (1415)
a zjednodusi sa nasledovne
n n elektrony R R
H =V + Z (T, + Ve (1) (14.16)

i=1

Molekulovy orbitdl (MO) je jednoelektronova vinova funkcia v molekule. Molekulovy orbital
vyjadruje nezavislé spravanie jediného elektronu v elektrostatickom poli viacerych jadier a pri

spriemernenom Ucinku ostatnych elektronov. Molekulové orbitaly (¢ ) konStruujeme v tvare

linearnej kombinacie atdbmovych orbitalov (y, ) z viacerych atomov

vsetky atomy

= D (14.17)

k
Tento postup sa oznacuje ako metdda MO-LCAO (z angl. ,Molecular Orbitals — Linear
Combination of Atomic Orbitals®). Kombinaciou M atdbmovych orbitalov sa utvori rovnaky
pocet M linearne nezavislych molekulovych orbitdlov. Koeficienty linedrnej kombinacie c;; treba
vypocitat. (Zvyc€ajne sa pracuje s redlnymi atomovymi orbitalmi, takze c; st redlne Cisla. Ak
pracujeme s komplexnymi funkciami y, , potom koeficienty c; su komplexné ¢isla.)

Zakladom vypoctu molekulovych orbitalov je vyjadrenie energie FE castice (molekuly,
molekulového i6nu) pomocou integrovaného tvaru Schrédingerovej rovnice

VHYAY =E-[¥'VYdV (14.18)
J J

Teraz zapiSeme viacelektronovu vinovu funkciu W¥(1,2,...n) molekuly pomocou spinovej ¢asti y

(zavisiacej iba od spinov Castic) a priestorove] Casti, ktora pozostdva zo sucinu obsadenych
molekulovych orbitalov:

(2.0 = 2 (4) () - (8,) (8,)" (14.19)
Tymto sposobom sa energia molekuly stane funkciou LCAO koeficientov: £ = f(ci). Nezname
koeficienty cj sa vypocitaju z podmienky minimalnej hodnoty celkovej energie, t.j.

OE/Ocyx =0 (14.20)
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Kazdému molekulovému orbitdlu ¢ prislicha urCitd charakteristickd hodnota energie ¢;.
Degenerovanym molekulovym orbitalom (¢, # ¢, ) prislicha rovnaka hodnota orbitalnej energie

&= &

Umiestnenie elektronov na molekulové orbitaly sa riadi tromi pravidlami:

e Molekulové orbitaly sa obsadzuju elektronmi v poradi ich vzrastajucej orbitalnej energie.

e Kazdy molekulovy orbital moze byt obsadeny najviac dvojicou elektronov (elektronovym
parom) s opacnymi projekciami spinu, ¢o je obsahom tvrdenia Pauliho vyluCovacieho
principu.

e Degenerované molekulové orbitaly sa obsadzuju v sulade s Hundovym pravidlom maximalnej
multiplicity, t.j. vysledny spin S molekuly ma byt maximalny.

Molekulovy ion Hy"
Tato Castica, ktora existuje pri urcitych podmienkach, je zlozena z dvoch protéonov a jediného

elektrénu. Je to najjednoduchsia Castica viazana chemickou vézbou.

Priestorova Cast’ vlnovej funkcie cCastice hl'addme v tvare linedrnej kombindcie dvoch Is-
orbitalov atdbmov vodika situovanych na jadrach 4 a B

$=capa + cayp (14.21)
Energiu Castice vyjadrime v tvare
E J¢*I:[¢dV f( ) (14.22)
== C ,c .
J‘¢*¢dV A>~B

Dosadenim za vinovi funkciu do Citatel'a i menovatela ziskame funkciu E = flcy, cp).
Koeficienty linearnej kombinéacie vypocitame na zaklade kritéria minimalnej energie systému.
Matematicky to znamena poziadavku

OE/dc, = OF/dcy = OFEldc, = 0E/dcg =0 (14.23)
Z tejto poziadavky vyplynt dve linearne rovnice, ktoré mozno napisat’ v maticovom tvare takto:
( HAA_E HAB_ESABJ[CAJZO (14‘24)
HAB_ESAB HBB —-E Cp

Uvedeny zapis sa nazyva charakteristicka rovnica. V iom vystupuju nasledujuce integraly:
a) Integral typu
S = [Wiw,dV (14.25)
sa nazyva prekryvovy integral. Vyjadruje rozsah, v akom dva atomové orbitaly w4 a wp zaberaju
rovnaky priestor.
b) Integral typu
H,, =[y.Ay,dv (14.26)
sa nazyva coulombicky integral. Vyjadruje interakciu atbmovych orbitalov na danom atome A.
c) Integral typu
H,, = [y Hy,dv (14.27)

sa nazyva rezonancny integral. Vyjadruje interakciu atobmovych orbitalov medzi atommi 4 a B.

Pri rieSeni charakteristickej rovnice si uvedomime, ze predstavuje sustavu dvoch linearnych
homogénnych rovnic. Jej netrividlne (nenulové) rieSenie existuje iba vtedy, ak determinant
sustavy je nulovy

det( HAA_E HAB_ESABJZO

(14.28)
HAB_ESAB HBB_E
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Po rozvinuti determinantu dostaneme rovnicu

(Haa— E)(Hpp — E) = (Ha — ES45)° = 0 (14.29)
ktora sa prevedie na Standardny tvar kvadratickej rovnice vzhl'adom k premennej £
E(1 = S4s") + EQH,pS s — 2Ha) + (Hus" — Hag) = 0 (14.30)
RieSenim su dva korene
E, = HutHy (14.31)
- 1£S,,

Zistili sme, ze pri zavedenych predpokladoch existuju dve rieSenia Schrédingerovej rovnice pre
energiu Castice H," E . aE, pricom plati £, < Hyy < E_. Hodnota Hy4 = Hpp pre R — © ma
vyznam energie volného atomu vodika v zdkladnom stave: —(1/2)E,. Vztah tychto
energetickych veli¢in je na obr. 14.4.

E/evﬁ -

-13,6—

Obr. 14.4. Energie atémovych a molekulovych orbitdlov v ¢astici H,'.

Znizenie energie AE, = |H 4 — E4| pri tvorbe molekulového orbitalu ¢, je menSie, nez zvySenie
energie AE_ = |H44 — E_| pri tvorbe molekulového orbitalu ¢_ . Vyplyva to z hodnoty menovatel’a
(1 £ 8) vo vztahu pre E:, ked’ze hodnotu S nemozno zanedbat. Dalej mozno konstatovat’, Ze
znizenie energie AE; je predovsetkym dané hodnotou rezonancného integralu Hp: AE, ~ |H 4p|.

Ziskané hodnoty E: mozno dosadit do charakteristickej rovnice pre vypocet koeficientov
linearnej kombinacie. Vysledkom vypoctu si hodnoty c4+ a cp+ pre molekulovy orbital ¢
energie F. a hodnoty c4- a cz- pre molekulovy orbital ¢ energie E_, t.].

¢ = [2(1 + Sap)] " (wa + wp) (14.32)

¢-=[2(1 - Sup)]™"? (wu — wp) (14.33)
Uvedené funkcie mozno zobrazit’ v priestore, ako to ilustruje obr. 14.5.

L=

Obr. 14.5. Molekulové orbitaly Castice H,":
vlavo — vidzbovy orbital ., vpravo — protividzbovy orbital ..

Zo ziskanej zavislosti vyplyva:

1. Molekulovy orbital ¢ sa vyznacuje koncentraciou hustoty pravdepodobnosti |¢+*¢+| \%
medzijadrovej oblasti. V tejto oblasti sa zvySuje pravdepodobnost’ vyskytu elektronu a tvori
sa chemicka vézba. Preto sa molekulovy orbitdl ¢, nazyva vézbovy orbital (,,bonding).
Oznacuje symbolom c,, kde symbol ¢ vyjadruje druh symetrie (pozdiz spojnice jadier) a g
paritu — tento orbital je parna funkcia vzhladom k stredu inverzie molekuly (g — z nem.
»gerade™);
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2. Molekulovy orbital ¢- ma v medzijadrovej oblasti uzlovi (nodalnu) plochu, v ktorej je
pravdepodobnost’ vyskytu elektronu nulova. Pritomnost’ elektronu v tomto orbitale pdsobi
proti vzniku chemickej vizby. Preto molekulovy orbitadl ¢ sa nazyva protivizbovy orbitél
(,,antibonding®). Znaci sa symbolom &, (u — z nem. ,,ungerade” znamena neparnu funkciu,
ktora meni znamienko preklopenim cez stred inverzie molekuly).

Pri konkrétnom vypocte integralov zohladnime fakt, 7e castica H,  pozostdva z dvoch proténov
vzdialenych od seba na vzdialenost’ R a jediného elektronu. Operator energie mozno napisat’ v tvare

FI:fA+fB+ﬁ+VA1+I}BI+I}AB (14.34)
kde kineticka energia jadier 4 a B je

T,=—(h*/2m,)V? (14.35)

T, =—(n*/2m,)V> (14.36)
kineticka energia elektronu je

T, =—(h*/2m)V? (14.37)
potencidlna energia pritahovania elektronu k jadram je

Vi =—(/dng) ra” (14.38)

Vg1 = —(e*/dngy) ra”! (14.39)
a potencialna energia odpudzovania jadier je

Vas = (¢'/4ne) R (14.40)

Hmotnost’ jadier m, a mp (rovna hmotnosti proténu m,) je asi 1836-nasobkom hmotnosti elektronu ..
Preto budu ¢leny kinetickej energie jadier 7, a T vel'mi malé vzhl'adom na kinetickd energiu elektronu T
a vo vyhovujucom priblizeni ich mozno zanedbat’ (tzv. Bornova-Oppenheimerova aproximacia). Potom
priblizny operator celkovej energie ¢astice H," je

H = ~(B12m)V 2 — (&/ans)ra " — (€/4ns)rs ™ + (/4ng)R™ (14.41)
Tvar atdémovych orbitalov 1s je

V/A — NAe*"m /ay (1442)

l//B :NBe”Hl/ao (1443)

Teraz mozno vycislit’ potrebné integraly:
a) prekryvovy integral

S =W, dV =1+ R+ R13) (14.44)
b) coulombicky integral
Hyy=H = [y Ay, dV = {-(UR) [1 - (1 + R)] + UR)} E (14.45)
b) rezonancny integral
H, = jy/;ﬁy/BdV = {—®1+R)+(1/R)} E, (14.46)

kde E, je jednotka energie (hartree) zavedend pri rieSeni Schrodingerovej rovnice pre atom vodika.
Znamena to, ze prislusné integraly su funkciami medzijadrovej vzdialenosti R.

0.1

0.0 -

0.1 -

02

0.3

EIE,

-04 -

-05 -

-0.6 -

07 i ; i i

Obr. 14.6. Zavislost' energie ¢astice H,™ od medzijadrovej vzdialenosti.
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Pomocou funkcionalnej zavislosti integralov od medzijadrovej vzdialenosti mozno vykreslit
zavislost’ energie E.(R) a E_(R) v metode molekulovych orbitdlov (obr. 14.6). Zo zavislosti
energie od vzdialenosti vyplyva, Zze funkcia E. vykazuje pri urcitej hodnote R. minimum,
ktorého hibka zodpoveda disociaénej energii Gastice (v konkrétnom pripade energii dodanej
Zastici H," za vzniku atému H a volného protéonu p). R. oznaGuje rovnovaznu medzijadrovii
vzdialenost'.

15.4. MO DVOJATOMOVYCH MOLEKUL

Elektrénova konfigurdcia molekuly je vyjadrenim obsadenia molekulovych orbitalov elektronmi.
Zapisuje sa postupnostou obsadenych molekulovych orbitdlov od najnizSej hodnoty energie k
najvyssej. Elektrony s projekciou spinu m, = +1/2 vyznacuju Sipkou smerom hore a elektrony s
projekciou spinu m; = —1/2 Sipkou smerom dole.

Vizbovy poriadok, N, v dvojatdbmovej molekule je ¢islo vyjadrujice néasobnost’ chemicke;j
vizby. Definovany je ako polovica rozdielu poctu elektronov na vézbovych orbitdloch (n,) a
protivizbovych orbitaloch (7,), teda

N = (np—ny)/2 (14.47)

Molekuly H,!

Molekulové orbitaly v molekule H, utvorime, podobne ako v pripade iénu H,", linedrnou
kombinéciou atdémovych orbitdlov 1s dvoch atdomov vodika. Vysledkom st dva molekulové
orbitaly: vizbovy MO 1o, a protivizbovy MO 1o, (obr. 14.7). Elektronova konfiguracia
zakladného stavu molekuly H, je: lcsgz.

1o,
deV } // \\ @_@
/ \
/ \

1s(H) \\1S(H)
136 . /138

ny @
AO(H) MO (H,) AO(H)

Obr. 14.7. MO diagram molekuly H; s vyznacenim ioniza¢nych energii.

Okrem zakladného stavu, molekula H, moéze existovat vo viacerych excitovanych stavoch. Im
zodpovedajuice elektronové konfiguracie st uvedené na obr. 14.8. Tvorime ich inym umiestnenim
elektronov na molekulovych orbitaloch.

c A

A
\v | v | v

Gg# A\ y‘ y‘ \4

D) %4 3%, 3%, p) by

Obr. 14.8. Elektronové konfiguracie molekuly Ho.
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Pri inom obsadeni MO sa meni nielen priestorova (orbitalna) Cast’ celkovej vinovej funkcie, ale aj jej
spinova cast: niektoré konfiguracie maju vsetky elektrony sparené a spinova multiplicita vinovej funkcie
je m =1 (singletové stavy). Iné konfiguracie zodpovedaju nesparenym elektronom a spinova multiplicita
je m = 3 (tripletové stavy). Niektoré elektronové konfiguracie nezodpovedaju spravnemu spinovému
stavu: az linearna kombinacia im zodpovedajucich vinovych funkcii dava spravny spinovy stav molekuly.

Ak k i6nu H," postupne pridavame elektrény, tvorime Gastice Hy, H,™ a nakoniec hypoteticku
Gasticu H,”". Viizbové charakteristiky tychto Gastic sa menia podl'a tab. 14.4 a zistujeme:

1. Najvicsia stabilita sa zjavuje pri molekule H,, ktora ma najvys$si vézbovy poriadok,
koreSpondujliici s najvacSou hodnotou disocianej energie a najkratSou medzijadrovou
vzdialenost'ou.

2. Naproti tomu astica H,>™ neexistuje, pretoZe jej vizbovy poriadok je nulovy. Obdobne je
tomu v pripade hypotetickej Castice He,: nulovy védzbovy poriadok je pric¢inou, preco vzacne
plyny existuji v podobe jednoatéomovych Castic.

3. I6ny H," a Hy” majii zhodny vizbovy poriadok N = 0,5 aviak stabilita ¢astice H,™ je znizena v
dosledku zapinania protivizbového molekulového orbitalu.

Tabulka 14.4
Vizbové charakteristiky ¢astic H,?

Obsadenie MO £, “hg, P “hg, #
og 4 S, # o, # o A
Elektronové konfiguracia lo,' lo,’ lo.'lo, log 1o,
Vizbovy poriadok, N 1-0/12=05 2-02=10 2-1)2=05 2-2)2=0
Castica H," H, Hy, H =2H
Disociac¢na energia, D./eV 2,79 4,75 1,7 —
Rovnovazna vzdialenost’, R/pm 106 74 &0 —
Castica He," He, =2 He
Disociac¢na energia, D./eV 2,5 —
Rovnovézna vzdialenost, R./pm 108 —

Efektivne kombindcie AO

Do molekulového orbitdlu moéZzu vo vSeobecnosti sa kombinovat' vsSetky valencné orbitaly

atomov pritomnych v molekule. Jednako sa zistilo, Ze niektoré atomové orbitaly prispievaju do

ur¢it¢ho druhu MO bud’ iba malym prispevkom, alebo vobec neprispievaju. Pri konStrukcii
molekulovych orbitalov sa uplatiiuji tieto vSeobecné pravidla:

1. do molekulového orbitalu sa mézu efektivne prispievat’ iba také atdomové orbitaly, ktorych
energie su si navzajom blizke (rozdiel ich orbitalnych energii je mensi ako 10 eV);

2. do molekulového orbitalu prispievaju iba také kombindcie atomovych orbitalov, ktorych
prekryvové integraly st nenulové — tzv. efektivne prekryvy. Inymi slovami, do MO urcitej
symetrie sa kombinuju iba niektoré AO vyhovujucej symetrie.

Niektoré situacie si zhrnuté v tab. 14.5.

Molekulovy orbitdl nemusi mat" iba vézbovy, alebo protivizbovy charakter. Niektoré
molekulové orbitaly klasifikujeme ako nevézbové: su to také MO, ktoré nestabilizuju, ani
nedestabilizuju chemicka vidzbu. Nevédzbové MO neprispievaji do vézbového poriadku
molekuly. Pri viaccentrovych MO moze byt dany molekulovy orbital vizbovy vzhladom na
jednu spojnicu jadier (nema uzlovl rovinu), napr. A—-B, a sucasne bud’ vidzbovy, nevéizbovy,
alebo protivdzbovy vzhl'adom na spojnicu inych jadier, napr. B—C. Pri takychto molekulach sa
vizbovy poriadok vypocitava zlozitejSim sposobom na zaklade znalosti jednotlivych LCAO
koeficientov.
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Tabulka 14.5
Porovnanie efektivnych a neefektivnych prekryvov

Dvojica Typ vézby Efektivne prekryvy Neefektivne prekryvy
orbitalov

e
ot

%
O

()
O
O
O

o
»
I
O

Homojadrové molekuly A,

K tymto casticiam radime molekuly zloZené z atémov 2. periody, teda Li,, By, Cy, Ny, Oy, F,, od
nich odvodené kationy a anidony, napr. Li,", 0., 057, sz_, 022_ a pod. Medzi ich elektronové
analdgy radime za beznych podmienok existujuce &astice S,, S,”7, Cly, Bry, I, Hg,™" a Ga,™, ako
aj za netypickych podmienok existujiice Na,, K, Cs;,, pripadne aj Cu,, Ag;, Au,, Cra, Moy, W; a
1.
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Pri Casticiach zloZenych z s- a p-prvkov uvazujeme skupinu 8 valencnych atémovych orbitalov:
4 AO ns, npx, npy a np, od prvého atomu, ako aj 4 AO od druhého atomu. Z nich utvorime 8
molekulovych orbitdlov. Uvedené molekuly maju stred inverzie, a preto pre klasifikaciu
molekulovych orbitdlov sa pouzivaju aj dolné indexy g a u vyjadrujtce ich paritu.

Z dvoch valen¢nych AO ns sa tvoria dva molekulové orbitaly typu 1o, a 1, v Uplnej analdgii s
Casticami H,?. Pokial' sme pri s-prvkoch, netreba uvazovat’ kombinacie od valenénych p-
orbitalov, ktorych energie lezia dostatoéne vysoko nad hladinami s-orbitdlov. Vizbové
charakteristiky takychto Castic uvadza tab. 14.6.

Tabulka 14.6
Vizbové charakteristiky ¢astic A,? od s-prvkov

& &

Obsadenie MO €

o A o A

G, G,

u

Gy 47

u

i

Elektronova konfiguracia 1 cng lcgz 1 ng lo,' 16g2 lo,’
Vizbovy poriadok, N (1-0/2=05 2-0)2=1,0 2-1)2=0,5 (2-2)2=0
Castica Li," Li, Li, Li,> =2 Li
Disociacné energia, D./eV 1,29 1,05 1,3 -
Rovnovazna vzdialenost, R./pm 314 267 320 —

V molekule Li; sa tvori jednoducha o-vidzba dvojicou elektronov obsadzujucich vizbovy MO
lo,. Naproti tomu v molekule Be, je vdzbovy poriadok nulovy, a preto takito molekula
nejestvuje: stabilizacny U¢inok vizbovych elektronov je prevySeny destabilizaénym u¢inkom
protividzbovych elektronov na orbitale 1a,,.

20, £
£ /
/
/
/
/
/ 2p
20,A) / s
A\ \
\ AN
\ N
\ \
MO (A) MO (A,)

Obr. 14.9. Kombinacie AO p-typu do molekulovych orbitalov.

Pri p-prvkoch pristupuju do molekulovych orbitalov kombinacie atdmovych orbitalov np. Podl’a
ich vzajomnej orientacie rozlisujeme dva pripady (obr. 14.9):

1. Dva p-orbitaly leZiace na spojnici jadier (v smere osi z) davaju linedirnom kombinaciou dva
molekulové orbitaly: vizbovy MO 26, a protivizbovy MO 26,. Protivizbovy MO ma
navyse nodalnu rovinu, ktora je kolméa na spojnicu jadier.

2. Dva p-orbitaly leziace mimo spojnice jadier (v smere osi x) davaju linedirnom kombinaciou
dva molekulové orbitaly: vizbovy MO 1o, a protivizbovy MO 1n,. Prislusny elektronovy
oblak lezi mimo spojnice jadier, a preto orbitaly nesl oznacenie symetrie 7. Protivizbovy
MO ma navyse nodalnu rovinu, ktora je kolma na spojnicu jadier, takze je tvoreny Styrmi
lalokmi so striedajlicimi sa znamienkami.

3. Zvys$né dva p-orbitaly, taktiez leziace mimo spojnice jadier (v smere osi y) davaju rovnaky
vysledok. Preto orbitaly m-typu su dvojnasobne degenerované a celkove mdzu pojat’ 4
elektrony.
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Prekryvovy integral m-typu ma mensiu hodnotu nez prekryvovy integral o-typu. V dosledku toho
je interakcia® atomovych orbitalov tvoriacich MO m-typu slab$ia v porovnani s MO o-typu.
Preto je stabilizacna (destabilizacnd) energia pri tvorbe MO n-typu mensia. Vysledkom linearne;j
kombinacie atdbmovych orbitalov je situacia znazornena na obr. 14.10.

) /

/ 7/ /
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Obr. 14.10. Poradie energii molekulovych orbitalov od poctu elektrénov n>11.

V molekulach s po¢tom valenénych elektronov n <10 je poradie energii MO nasledovné:
log, loy Iy 20, 17, 20y

a v molekuldch s po¢tom valen¢nych elektronov n>11 je
log loy 204 1wy 1wy 20,

(poradie 1m, a 26, sa vymenilo).

V homojadrovych molekulach A, typu zlozenych z p-prvkov nachadzame nasledovné situacie.

1. V molekule B, sa ¢ast’ elektronovej konfiguracie opakuje z pripadu molekuly Be,: 1ng log”.
Tato elektronovi $tvoricu budeme d’alej zapisovat' ako []*. Navyse sa viak dvoma elektronmi
zaplha vizbovy MO 1, a to v stilade s Hundovym pravidlom maximalnej multiplicity: []* lnuﬁ.
Preto tato molekula bude mat dva nesparené elektrony Co sa prejavi v jej magnetickych
vlastnostiach (pozri d’alej). Jej vdzbovy poriadok je N = (4 —2)/2 = 1,0 ¢o znamena jednoduchu
vizbu m-charakteru (mimo spojnice jadier).

2. Molekula C, ma elektronovi konfiguraciu: []* 1m,*. V tejto molekule su vietky elektrony
sparené a vizbovy poriadok N = (6 — 2)/2 = 2,0 ukazuje na dvojiti vizbu n-charakteru.

3. Molekula N, je dolezitym pripadom, pretoze sa s nou stretdvame za beznych laboratérnych
podmienok. Jej elektrénova konfiguracia je: []4 1m,’ 16g2 . Vazbovy poriadok N = (8 — 2)/2 =3,0
ukazuje na trojiti vizbu: dve vdzby m-charakteru a jednu o-charakteru. Vizba je teda velmi
pevna, Co sa odzrkadl'uje vo velkej hodnote disociacnej energie a v kratkej medzijadrovej
vzdialenosti (tab. 14.7).

4. V molekule O, sa napoly zapliia aj protivizbovy MO 1m,. Jej elektronova konfiguricie je: I’
26, Im,* 17ch ; poradie MO 1m, a 20, sa vymenilo vzhl'adom k molekule N, (obr. 14.11). Dva
nesparené elektrony su pri¢inou magnetoaktivity tejto molekuly. Vazbovy poriadok sa znizuje na
hodnotu N = (8 — 4)/2 = 2,0 v désledku zapliiania protivizbového MO 1m,, Co odpoveda pevnosti
dvojitej vizby.

5. V molekule F, sa ukonéuje zapliianie protivizbového MO 1m,. Jej elektronova konfiguracia
je: 1 26g2 Im,* lng4. Vsetky elektrony su sparené a vizbovy poriadok klesne na N = (8 — 6)/2 =
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1,0. To znamena iba jednoducht vézbu o-typu, nakol’ko stabilizacny G¢inok vdzbovych orbitalov
17, je kompenzovany destabilizacnym G¢inkom zaplnenych protiviazbovych orbitalov 1.

6. Hypoteticka molekula Ne, ma elektronova konfiguraciu []* 2Gg2 1m,* lng4 26,° a vizbovy
poriadok je N = (8 — 6)/2 = 0, takze molekula v skutocnosti neexistuje. (Medzi atommi Ne...Ne
sa uplatnuju iba slabé pritazlivé sily, ktoré su pricinou jestvovania kondenzovanej fazy.)

Tabulka 14.7
Viézbové charakteristiky Gastic A7 od p-prvkov

Pocet Elektronova Vizbovy Castica D. eV R. /pm
valen¢nych konfiguracia poriadok, N

elektrénov, n

6 1 1, 1,0 B, 3,0 159

8 n* in,’ 2,0 C, 6,36 124
10 N in,' 1o, 3,0 N> (C,) 9,90 110

11 1" 26,° 1m,* 1, 2,5 0, 6,78 112

12 [* 20, Im,* 17, 2,0 0, 5,21 121

13 1" 26,° 1m,* 1, " 1,5 0, 4,14 134
14 1 26,° 1" 17" 1,0 F, (0,>) 1,65 142

Izoelektronové i6ny maju elektronova konfigurdciu zhodnii so svojimi elektroneutralnymi
modelmi. Napr. acetylid — C,> mé konfiguriciu zhodnu s molekulou N, (poéet valen&nych
elektronov n = 10), peroxid — O,>" a disulfid — S, kopiruju situaciu v molekule F, (n = 14) a
pod.

20,

20, 20,

- (E S [t S . Ty P
20, {4 T, —p— P T, 1,

Obr. 14.11. Obsadenie MO v ¢asticiach A,7.

Heterojadrové molekuly AB

K tymto ¢asticiam radime predovietkym molekuly a iény 2p-prvkov, menovite CO, CN~, NO",
NO, NO7, ale aj CIF, IBr, TICI, InBr a i. Na rozdiel od homojadrovych molekul nemaju stred
inerzie, a preto znac¢enie symbolmi g a u straca vyznam: orbitaly si oznacené iba symbolmi moc a
mm kde m je ich poradové Cislo od najnizSej energie. Ked'Zze atomové orbitaly vchadzajuce do
linedrnej kombinacie maji v heteronuklearnych casticiach rozne hodnoty orbitalnych energii,
premieta sa to do zmeneného véizbového charakteru jednotlivych MO.

Castice CO, CN™ a NO' si1 izoelektronové analégy molekuly N». Ich elektronova konfiguracia
je: 16? 26% 1" 3% Druhy atém (B) je v tychto Casticiach elektronegativnej$i, o sposobuje Ze
prvy molekulovy orbital 1o je prakticky Cistym atomovym orbitalom 2s(B) a preto ho treba
povazovat’ za nevizbovy. Najvyssi obsadeny MO 3o je skoro Cisty AO 2p,(A) a taktiez je
nevédzbovy. Tymto orbitdlom sa Castica koordinuje v koordinacnych zluceninach (karbonyl — CO
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sa koordinuje cez atom C, nitrozyl — NO" cez atém N a kyanid — CN™ prednostne cez atom C).
MO 2c a 17wt su vizbové, takze vazbovy poriadok v tychto Casticiach je N = (6 — 0)/2 = 3,0.

Molekula NO ma jeden nespareny elektron na protivizbovom orbitale 27, takze N = (6 — 1)/2 =
2,5. anzenle vizbového poriadku pokracuje v anione NO™ s elektronovou konfiguraciou 16° 26
In*36%2n N = (6-2)2=2,0.

14.5. MO HYDRIDOV AH,

Dvojatomové hydridy AH

Tato skupinu reprezentuji molekuly HF, HCI, HBr, HI a molekulové iony OH™, SH” NH* a i.
Za istych podmienok existuju aj neutralne hydridy LiH, NaH, KH, CsH, ako aj radikaly BeH,
BH, CH, NH a OH. V plynnej faze existuju hydridy CuH, AgH a CuH.

Atom p-prvku poskytuje valenné orbitaly ns, npy, npy, np, a atom vodika orbital 1s. Z 5
atomovych orbitdlov mozno utvorit’ 5 molekulovych orbitalov. Efektivne prekryvy s orbitdlom
1s(H) davaju iba orbitaly 2s(A) a 2p,(A), ked’ spojnica jadier lezi na osi z.

V molekule HF rozdiel v energiach atomovych orbitalov sposobuje, ze sa kombinuje iba dvojica
Is(H) a 2p,(F) za vzniku dvoch molekulovych orbitalov: vdzbového 2 a protivdzbového 3c.
Prvy MO 1o zostava prakticky Cistym orbitdlom 2s(F), a teda je nevdzbovym. Zvysné orbitaly
2p«(F) a 2py(F ) taktiei zostéwajﬁ nevéizbové ale v molekule st klasiﬁkované symbolom In (obr

v

orbltaly Vizbovy poriadok molekuly je: N = (2 — 0)/2 = 1,0. Znamena to, ze v molekule HF sa
uplatituje jednoduchd vizba H-F. Tato vézba je silne polarna, F>—H®', pretoze zastipenie AO
2p,(F) v MO 20 je vicsie nez orbitalu 1s(H) v désledku nizsej energie (17,4 eV oproti 13,6 eV).
Elektronova konfiguracia molekuly HF sa zapise: 1o® 20 In'. Z konfiguracie vyplyva
predpoved’ troch ionizacnych energii, ktorych existenciu sa dokazala experimentalne.

3c?
deV ’ \\\
y N 1s(H)
,/ 1qn
2p(F) /136
—fi 16,0

2s(F) 160 '
40,1 39,0 ( }

AO (F) MO (HF) AO(H)

Obr. 14.12. MO diagram molekuly HF s vyznac¢enim ioniza¢nych energii.

V molekule LiH su pomery obratené: orbitalna energia 2s(Li) ma hodnotu —5,3 eV. Preto prvy
MO 1o je vizbovy a tvoreny kombindciou AO 1s(H) a 2s(Li). KedZe zastapenie 1s(H)
dominuje, tato vézba je silne polarna v zmysle Li %_H" a bliZi sa k charakteru i ionovej vézby.
Charakteristiky ostatnych hydridov typu AH uvadza tab. 14.8.
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Tabulka 14.8
Charakteristiky chemickej vizby v molekulach AH

Castica AH Dy eV Ry /pm Elektronova Energia Energia
konfiguracia 2s(A) /eV 2p(A) /eV

LiH 2,5 160 16° -5,3 -3.5

BeH 2,6 134 16° 26" -8.4 -5,6

BH 3,6 124 6% 26° -13,5 -8,4

CH 3,7 112 167 26° In' -19,4 ~11,1

NH 3.8 104 16°26% 1n' | -26,2 -13,8

OH 4,6 97 16°26° 1n' ™' ~34,0 -16,8

HF 6,1 92 16 26% 17 —42.8 -19.9

Trojatomové hydridy AH,

Do tejto skupiny patria dastice BeH, a BH, " s linearnou geometriou a d’alej ¢astice s lomenou
Struktirou (tvaru trojuholnika), menovite BH,, CH,, NH,, NH,, H,O a H,F'. Medzi ich
elektronové analogy patria PH, ™, H,S, H,Se, HoTe a 1.

Atom p-prvku poskytuje valenéné orbitaly ns, npx, npy, np, a kazdy atdom vodika orbital 1s. Zo 6

atomovych orbitalov mozno utvorit’ 6 molekulovych orbitalov. Efektivne prekryvy budu rézne v
linearnej geometrii a v zalomenej geometrii.

’ \
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Obr. 14.13. MO diagram molekuly H,O s vyznacenim ioniza¢nych energii.

Molekula H,O je zalomena, ¢o znamend, Ze na oznacenie molekulovych orbitdlov nemozno
pouzit’ symboly o resp. m. Namiesto nich sa pouzivaji symboly tzv. reprezentacii tedrie grup
(matematicka teoria symetrie), ktoré v danom pripade su a;, a, by a b,. V tejto geometrii
kombinaciou AO 2s(O) a dvoch 1s(H) sa tvoria dva trojcentrové MO: orbital la; je vdzbovy
vzhladom na spojnice O-H a orbitdl 3a; je vzhladom na ne protivizbovy. Podobne,
kombinaciou AO 2p4(O) a dvoch 1s(H) sa tvoria dva trojcentrové MO, ktoré su teraz symetrie
b,: orbital 1b, je vdzbovy vzhladom na spojnice O—H a orbital 2b, je vzhladom na ne
protivdzbovy. Orbital 1b; je vlastne Cisty AO 2p,(O) a je nevizbovy. Nakoniec kombinidciou AO
2p,(0O) a dvoch 1s(H) sa tvori trojcentrovy MO 2a,, ktory je vizbovy vzhl'adom na obe spojnice
O-H (obr. 14.13). Elektronovu konfiguraciu H,O zapiSeme: lal2 1b22 2:';112 1b12. Vsetky Styri
obsadené molekulové orbitaly su rdznej energie, a preto sa experimentalne pozoruju 4 ioniza¢né
energie molekuly H,O.
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Obr. 14.14. Korelaény MO diagram hydridov AH,.

Problém geometrie molekuly sa rieSi v MO metode prostrednictvom Walshowho diagramu
(korelacného diagramu) — zavislosti energie molekulovych orbitdlov od geometrického
parametra. V molekulach typu AH, je tymto parametrom vidzbovy uhol €, ktory sa méze menit’
od hodnoty 180° (linearna molekula) do 90° (silne zalomend molekula). Celkova energia
molekuly je v MO metode urcovana suctom energii obsadenych molekulovych orbitalov. Z obr.
14.14 vidiet, ze pri zalamovani molekuly vyrazne klesa energia molekulového orbitalu 2a;, ktory
je tvoreny kombinaciou AO 2px(A) a dvoch Is(H). Preto molekuly AH, s po¢tom valen¢nych
elektronov n = 5 a viac uprednostiiujii zalomenu geometriu, na rozdiel od linearneho tvaru pri
pocte n<4. Prin=10 a viac opét’ davaju linedrnu geometriu (tab. 14.9).

Tabulka 14.9
Elektronova konfiguracia ¢astic AH,

| Castice Elektronova konfiguracia Vizbovy uhol, 6° |
BH," BeH, ls,” 15,” 180 (linearny)
CH," BH, la;® 1b,° 2a; ' 141, 131
NH," CH, BH," la,” 1b,” 2a, 150, 133, 102
OH," NH, CH, la)> 1by° 22,2 1by 110, 103, 102
FH," OH, NH,~ la;” 1by” 2a;” 1b” 120, 104, 100
FH, lo,” lo,” 11, 26,° 180 (linearny)

Molekula NH; a CH,

Medzi ¢astice typu AH; radime najmi BH3, NH3, PHs3, AsHs, SbH; a H3O". Ich geometria je bud’
rovinna (BHj3), alebo tvaru trojbokej pyramidy.

Atdém p-prvku poskytuje valencné orbitaly ns, npx, npy, np, a kazdy atom vodika orbital 1s. Zo 7
atomovych orbitdlov mozno utvorit’ 7 molekulovych orbitalov. Efektivne prekryvy buda rdzne v
linedrnej geometrii a v zalomenej geometrii. Poradie molekulovych orbitalov podl'a vzrastajucich
energii je:

a) pre rovinnu geometriu tvaru trojuholnika: 1a’; le’ 1a’’, 2a’; 2¢’
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b) pre nerovinn geometriu tvaru pyramidy: la; le 2a; 3a; 2e.
V tomto znaceni e-typ orbitalu znamena dvojnasobne degenerovany orbital, ktory méze byt
obsadeny dvoma elektronovymi parmi.

Molekula NH; ma elektronovi konfiguraciu: la,” le* 2a,%. Znamena to, 7e sa pozoruju iba 3
ioniza¢né energie: pri 10,9, 16,0 a 27,0 eV. Molekulovy orbital 2a; zodpoveda volnému
elektronovému paru, ktorym sa molekula NH; (Lewisova zasada) zucastnuje koordinacnej
vizby.

Molekula CH; mé tetraedrick(i geometriu a elektronovii konfiguraciu: la;> 1t,°. Znalenie
molekulového orbitalu t, znamena, Ze je trojnasobne degenerovany a moze byt obsadeny troma
elektronovymi parmi. V stlade s elektronovou konfiguraciou sa experimentalne registruji iba 2
ionizaéné energie: pri 14,3 a 22,9 eV (obr. 14.15). Obdobnymi ¢asticami st BH,~, NH,", SiHy,
GeHs, SnHs a PH, .

oy @O 90 18 &P
105 ] : O Oy O
‘/ /

MO (NH,)
Obr. 14.15. Porovnanie elektronovej struktury molekul NH; a CHa.
14.6. DELOKALIZOVANE MO

MO vo viacatomovych molekuldch zahriiuju kombinacie vsetkych atomovych orbitalov
davajucich efektivne prekryvy a st vo vSeobecnosti delokalizované. Osobitny vyznam majl
molekulové orbitdly v organickych polyénoch a aromatickych zlucenindch (v tzv.
konjugovanych systémoch). Opis elektronovej Struktiry tychto latok nie je mozny bez koncepcie
delokalizovanych MO.

Pri polokvantitativnom opise chemickej vézby tvorenej m orbitdlmi sa pouziva Hiickelova
metoda, ktord je zaloZzena na tychto predpokladoch a zjednoduseniach:
1) do valencnej bazy atomovych orbitalov sa berie z kazdého atdému po jednom atomovom
orbitale (p,), ktory je orientovany mimo rovinu molekuly;
2) do interakcii sa zapocitavaju iba:
a) coulobické integraly H,4 (oznacené ako @);
b) rezonancné integraly prilahlych orbitadlov H,p (0znacené ako f);
3) prekryvové integraly sa zanedbaju.

Molekula eténu CH,CHj; je rovinna (rovina x-y). Na kazdom atéme uhlika mozno vy¢lenit’ po

jednom orbitale p,, ktorymi sa realizuje m vdzba. Molekulové orbitdly m vézieb sa urcia z
charakteristickej maticovej rovnice
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a-e Ffal_, (14.48)
B a-¢)lc
Pouzitim substiticie x = (a — &)/ dostaneme podmienku
1
det(x J ) (14.49)
1 x
ktorej rieSenim je x = % 1, a tak (obr. 14.16)
g=a+p (14.50)
a=a-pf (14.51)

Zistili sme, ze dva atdbmové orbitaly rovnakej energie poskytuji dva molekulové orbitaly roznej
energie. MO niZSej energie €; je obsadeny elektronovym parom. Prislusné molekulové orbitaly
maju tvar

¢ = (1N2)p,1 + (1N2)p,2 (14.52)

¢2 = (1N2)p1 — (1ND)p2 (14.53)
Molekulovy orbital ¢ nema uzlovl rovinu na spojnici C-C, a teda je vdzbovy, zatial ¢o ¢ ma
jednu uzlova rovinu kolmu na spojnicu C—C (vlnova funkcia tu meni znamienko), a preto je

protiviazbovy.
R
O 6

-8

Obr. 14.16. Obsadenie molekulovych orbitadlov n-typu v molekule eténu.

Butadién CH,CHCHCH,; je rovinna molekula (rovina x-y) so Stvoricou atdbmovych orbitalov p,
orientovanych mimo roviny. Charakteristicka rovnica pre vypocet molekulovych orbitalov je

x 1 0 0
1 x 1 0
det =0 (14.54)
01 x 1
0 0 1 x

(zapoditali sa iba interakcie  — 1 prilahlych atdmov). Jej rieSenim st hodnoty orbitalnych
energii & molekulovych orbitalov, ako aj koeficienty LCAO ¢;, tvorby jednotlivych
molekulovych orbitalov (obr. 14.17):

g=a+ 16188 ¢ =03Tp,+0,60p,+0,60p,s +0,37p,4 (14.55)
e&=a+0,6188 ¢ =0,60p, +0,37p,—0,37p,3 —0,62p,4 (14.56)
&=a—-006188 ¢ =0,60p, —037ps—0,37p,s +0,62p,4 (14.57)
a=a-16188  ¢=037p, —0,60p, +0,60p,3 — 0,37p,4 (14.58)

Zo znamienok LCAO koeficientov vidime, ze prvy MO ¢ s najnizSou hodnotou orbitalnej
energie & je vizbovy vzhladom na vSetky dvojice C—C (nemd uzlovl rovinu); orbitdl ¢ ma
jednu uzlovu rovinu, orbitdl ¢ dve a orbitadl ¢ tri uzlové roviny. Posledny je protivdzbovy
vzhladom na vSetky prilahlé¢ dvojice C—C. Kedze do jednotlivych molekulovych orbitalov
vyznamne prispievaju vSetky atdmové orbitaly, potom hovorime, ze molekulové orbitaly su
delokalizované. Zistujeme, Ze napis vidzbovej situacie pomocou vzorca CH,=CH-CH=CH,; s
jednoduchymi a dvojitymi vdzbami je neadekvatny.
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Obr. 14.17. Obsadenie molekulovych orbitalov m-typu v molekule butadiénu.

Molekula benzénu CeHg je rovinna, pricom vsetky vzdialenosti C—C prilahlych atomov su
rovnaké: Rc_¢ = 139 pm, ¢o ukazuje na prechod medzi jednoduchou a dvojitou vézbou. V
molekule méame 6 atomovych orbitdlov p, orientovanych mimo rovinu molekuly.
Charakteristicka rovnica pre vypocet molekulovych orbitdlov ma tvar

x 1 0 0 0 1

I x 1 0 0O
01 x 1 00
det =0 (14.59)
001 x 10
0 00 1 x 1
1 00 0 1 x
a poskytuje tieto rieSenia:
P %
&y

=

=1t

L
Rt

Obr. 14.18. Obsadenie molekulovych orbitdlov © v molekule benzénu.




Anorganicka chémia I — 2. ¢ast: Catice a latky (R. Boca) 43

a=at 218’ ¢1 = (1/\/6)(1)2] + P2 + Pz3 + Pz4 + Pzs + pzé) (1460)
a=at/p ¢ = (1/2)(p2 + Pz3 — Pzs — Pzo) (14.61)
s=at ﬂa ¢3 = (1/2\/3)(21321 T P2 —Ps— 2pz4 —Ps T pz6) (1462)
a=a-p ¢1 = (1/2)(P22 — P23 + P25 — Pzs) (14.63)
&=0a- ﬂ’ ¢5 = (1/2\/3)(21321 —Pz2 —Pz3 + 2pz4 —Pz5— pz6) (1464)
g=a-20,  ¢=(AN6)DPa—DP2+DPs—DPu+ D5~ D) (14.65)

Vidime, ze molekulové orbitaly ¢ a ¢ su dvojnasobne degenerované (maji rovnak hodnotu
orbitalnej energie) a podobne aj ¢, ¢s. Sest’ elektronov podielajucich sa na tvorbe m vizby v
molekule benzénu obsadzuji 3 molekulové orbitaly, pricom prvy je nedegenerovany a
nasledujuce dva su dvojnasobne degenerované (obr. 14.18). Preto molekula benzénu bude mat’
iba dve ioniza¢né energie od MO = typu: Eion(€1g) = 9,3 a Ejon(a2s) = 12,2 €V. (Medzi ne sa vSak
vklada ionizacna energia z MO tvorenych v rovine molekuly). Molekulové orbitaly v molekule
benzénu su delokalizované (obr. 14.19).

lu g blg

Obr. 14.20. Pohl'ad na obsadené delokalizované MO v molekule diboranu.

Molekula diboranu — B,Hg ma nerovinni geometriu s dvoma stredovymi vdzbami B-H-B
kolmymi na dve okrajové vdzby H-B-H. Jej elektronova konfiguracia je: lag2 by 1bsy” 1byy”
2ag2 lblg2 (znaCenia MO su podla tedrie grap). Pohl'ad na jej obsadena MO déava obr. 14.20.
Podobnu elektronovi truktiru maju aj Gastice BesHs™, ALClg, Fe,Clg a i.
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Kontrolné otazky

1. Zopakujte si pojmy: (1) disociacna energia, (2) energia vizby, (3) zlomkovy naboj, (4) kineticka
energia, (5) potencidlna energia.

2. Definujte pojmy: (1) chemicka vdzba, (2) kovalentny polomer, (3) nepolarna vézba, (4) polarna vizba,
(5) ionizacna energia molekuly, (6) elektronovy par, (7) volny elektronovy par, (8) molekulovy orbital,
(9) LCAO aproximacia, (10) prekryvovy integral, (11) vézbovy stav, (12) protivizbovy stav, (13)
elektronova konfiguracia molekuly, (14) vdzbovy poriadok, (15) viazbovy MO, (16) protivizbovy MO,
(17) nevédzbovy MO, (18) MO o- a n-typu, (19) efektivny prekryv, (20) neefektivny prekryv.

3. Objasnite: (1) rozdiel medzi chemickou vézbou a medzimolekulovymi interakciami, (2) fyzikalnu
podstatu chemickej védzby, (3) ako sa meni hustota pravdepodobnosti vyskytu elektréonov v molekule H,
pre véizbovy a protivizbovy stav, (4) princip metody molekulovych orbitalov, (5) postup vypoctu
molekulovych orbitalov v ione H,".

4. Uvedte: (1) typicki hodnotu a jednotku energie chemickej vézby, (2) jednotku kovalentného
polomeru, (3) tvrdenie viridlnej teorémy, (4) znacenie molekulovych orbitalov v molekule H, a jej
i6noch, (5) vztah medzi vizbovym poriadkom a pevnostou vizby v dvojatdbmovych molekulach, (6)
vzt'ah medzi elektronovou konfiguraciou a geometriou ¢astic AH,, (7) postup konstrukcie w-orbitalov. v
molekule eténu a benzénu.

5. Znazornite grafom: (1) zavislost’ energie molekuly AB od medzijadrovej vzdialenosti, (2) zmenu
amplitidy vlnovej funkcie pri tvorbe molekuly H, z atémov H, (3) MO diagram &astic H,", H,, H,", He,,
Li,, Be,, By, Co, Ny, O, a Fy, Ne,, 0,7, 0,7, 0,5, CO a NO, (4) tvar vizbového a protivizbového MO v
molekule H, a jej idnoch, (5) zavislost’ energie ¢astice H," od medzijadrovej vzdialenosti, (6) tvar MO T,
a m, a pocet uzlovych rovin v nich, (7) MO diagram HF, H,O, NH; a CH,4 s uvedenim poc¢tu ioniza¢nych
energii.

6. Vymenujte: (1) tri charakteristické znaky chemickej védzby, (2) tri pravidla pre obsadzovanie
molekulovych orbitalov elektronmi, (3) tri druhy molekulovych orbitadlov podla vézbovosti, (4) dve
vSeobecné pravidla konstrukcie MO.
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15 CHEMICKA VAZBA A STRUKTURA MOLEKUL
15.1. TEORIA LOKALIZOVANYCH ELEKTRONOVYCH PAROV

Teoria lokalizovanych elektronovych parov slazi na predpoved’ geometrie (tvaru) molekul typu
AB,, kde A je stredovy atdbm a B su periférne atdomy. Nesie oznacenie tedria VSEPR (z angl.
,»Valence-Shell Electron Pair Repulsion; R. J. Gillespie, R. S. Nyholm, 1957).

Zakladnym predpokladom tejto teorie je, ze valencné elektrony sa zoskupuju do elektronovych
parov, z ktorych cCast’ je situovand na spojnici jadier (vézbové elektronové pary) a Cast’ patri
jedinému atomu (volné elektronové pary). Elektronové pary (E) sa navzajom odpudzuju
elektrostatickou silou. Vysledkom odpudzovania elektronovych parov je ich ustalenie v takej
pozicii, aby boli od seba €o najviac vzdialené. Vo vyslednom usporiadani st elektronové pary
situované vo vrcholoch mnohostena, ktory mozno vpisat' do gule, v strede ktorej je stredovy
atom A (tab. 15.1 a obr. 15.1).

Tabulka 15.1
Usporiadanie elektronovych parov podl'a VSEPR

| Pocet E Usporiadanie Priklad
2 linearne BeH,
3 rovnostranny trojuholnik BH;
4 tetraéder CH4
5 trigonalna bipyramida PFs
6 oktaéder SF¢
7 pentagonalna bipyramida IF;
8 Stvorcova antiprizma [PbEs]*

V pripade, Ze stredovy atom A nema volné elektronové pary, potom vSetci vizbovi partneri B
lezia na spojniciach A—E—B. Tvar molekuly suhlasi s tvarom mnohostena vytvoreného
vizbovymi elektronovymi parmi stredového atomu. Ak stredovy atdm ma aj volné elektronové
pary (ich poéet je m), potom niektoré vrcholy mnohostena A—E nemaji na svojom predizeni
viazbového partnera B. Ked’ze geometriu molekuly charakterizuje rozmiestnenie atdmov, potom
tvar molekuly AB, je urCitym vysekom z mnohostena AB,E,,. Ako priklad slizi rad molekul
CH4, NH3 a H,O, v ktorom je geometria elektrénovych parov tetraedricka, pretoze okolo
stredového atomu je 8 valencnych elektronov, co st 4 elektronové pary. V uvedenom rade je
geometria molekul tetraeéder, trigondlna pyramida a tvar pismena V (zalomeny tvar,
trojuholnik). Pre ostatné pripady uvadza pomenovanie tvaru molekul tab. 15.2.

Obr. 15.1. Priestorové rozmiestnenie elektronovych parov minimalizujice ich odpudzovanie.
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Tabulka 15.2

Pomenovanie tvaru molekul AB,E,,

AB, ABE ABE, AB;E;
linearny trojuholnik trojuholnik linearny
AB; AB;E AB;E»

rovnostranny trojuholnik trigonalna pyramida tvar pismena T

AB4 AB4E AB,4E;

tetraéder tvar vah, tvar hojdacky Stvorec

AB;s ABsE

pentagonalna bipyramida tetragonalna pyramida

ABg ABGE

oktaéder pentagondlna pyramida

Pri ur¢eni tvaru molekuly postupujeme nasledovne.

1.

2.

9]

6.

Spocitame valen¢né elektrony stredového atomu, periférnych atdémov a pocet elektronov
upravime podl'a naboja ¢astice (napr. N = 8 pre NH,").

Stanovime pocet elektronovych parov P = N/2. V pripade neparneho poctu elektronov
zostava jeden nespareny elektron.

Urobime nacért molekuly. Na kazda spojnicu jadier umiestnime jeden elektronovy par.
Ostatné elektronové pary rozlozime tak, aby elektronegativnejsi p-prvok nadobudol
elektronovy oktet (konfiguraciu vzacneho plynu).

Zvysné elektronové pary (E) zostavaju na stredovom atdéme.

Elektronové pary okolo stredového atdbmu rozmiestnime do vrcholov mnohostena podla
pravidla ich maximalneho odpudzovania.

Pomenovanie tvaru molekuly je podla vyseku zo zakladného mnohostena AB,E,,.

Priklad: Urcenie tvaru molekuly TeCly. Molekula ma pocet valencnych elektronov dany suctom N =6 +
4.7 = 34 &o dava 17 elektronovych parov. Tento poéet rozdelime tak, aby periférne atomy Cl spinali
oktetové pravidlo — teda mali 4 elektronové pary. Zistime, Ze centrdlnemu atému prinalezi 5
elektronovych parov: styri su zdiel'ané s atdbmami Cl a jeden je vol'ny E. Ide teda o pripad castice AB,E.
Pri tejto situécii je rozdelenie elektronovych parov okolo stredového atomu k vrcholom trigondlnej
bipyramidy. Iba Styri vrcholy tohto zdkladného mnohostena st obsadené atobmami Cl a piate miesto je
neobsadené: je to miesto v ekvatorialnej rovine bipyramidy. Tvar molekuly je vysekom z trigonalnej
bipyramidy, ktory nazyvame tvar hojdacky (tvar vah).

Mierne odchylky od tvaru idedlneho mnohostena sa riadia tymito pravidlami.

1.

3.

Volny elektronovy par je situovany blizSie k stredovému atomu nez vizbovy par.
Vzhladom k nemu sa ostatné viazbové pary odpudzuju viacej, a preto budi od neho
vzdialenejSie. Prejavi sa to zvacSenim uhla E—A-B ndsledkom ¢oho poklesne vdzbovy
uhol B-A-B.

Tazisko vizbového elektronového paru sa posuva k atomu s vicSou elektronegativitou.
Ak periférny atom B zamenime za atom X s vicSou elektronegativitou, potom
elektronovy par viazby A—X bude menej odpudzovat vidzbové pary A—B. Nasledkom
toho poklesne uhol X—A-B a sucasne vzrastie uhol B—A-B.

Nasobna (dvojita, trojitd) véizba je kratsia, a tak t'aziska elektronovych parov su blizsie k
A nez pri jednoduchej vézbe. Preto dvojice (o + ) alebo trojice (¢ + 27) vézieb viacej
odpudzuju ostatné elektronové pary. V dosledku toho uhol X=A-B alebo X=A-B
vzrastie a nasledne uhol B—A-B klesne.

Pri nasobnych vézbach (napr. v CO,, NO,, COs>, SO427), d-prvkoch a f-prvkoch st uvedené
pravidla menej univerzalne.
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Priklad: Geometria castice NH; vzhladom na CHy, H,O a NF;. V molekule NH; je védzbovy uhol H-N-H
= 107,3 °, ¢o je menej nez tetraedricky uhol 109,5 ° v CH,. Je to désledok pravidla 1, pretoze
odpudzovanie elektronového paru E-N-H je vécsie. Tento uhol je vSak vacsi, nez v molekule H,O (104,5
), kde odpudzovanie dvoch volnych elektronovych parov je efektivnejsie. Uvedeny uhol H-N—H je vac&si
nez uhol F-N-F v molekule NF; (102,1 °). Podla pravidla 2 je tazisko vdzbového elektrénového paru
posunuté smerom k atomu F. Nasledkom toho je odpudzovanie E-N-F vicsie a uhol vac¢si nez v pripade
E-N-H.

Kvantitativne sa dé teéria VSEPR generovat’ modelom podl'a Kepperta (D. L. Keppert, 1982). V
tomto modeli sa medzielektrénové odpudzovanie vyjadruje vztahom

(15.1)

A B<A A B<A
kde stupen repulzie n je emplrlckym parametrom. Do odpudzovania dvoch ndbojov vchadza ich
vzdialenost’ R4p, ktordt mozno vyjadrit’ z trigonometrie v priestore, ked sa pouziju polarne
stradnice

R, =(r,—1r,)" +2rr,[1-cos 9, cos 3, —sin 3, sin 3, cos(¢, — @,)] (15.2)
(stretli sme sa s nimi pri rieSeni Schrodingerovej rovnice pre atom vodika).

15.2. HYBRIDIZACIA

Hybridizacia je spdsob konstrukcie ekvivalentnych jednocentrovych orbitdlov so smerovymi
vlastnostami. Hybridné orbitdly (HO) j; utvarame linedrnou kombinaciou valenénych
atomovych orbitalov s roznym kvantovym ¢islom / na danom atéme

atom
X = zajk'//k (15.3)
k
Z valen¢nych obitalov s- a p-typu mozno utvorit’ tri druhy hybridnych orbitalov.

Hybridné orbitaly typu SP tvorime linearnou kombinaciou atdémového s-orbitalu a jedného p-
orbitalu (obr. 15.2):

24(SP)=(s+p,)/2 (15.4)
2,(SP)=(s—p,)/~2 (15.5)

Ziskané hybridné orbitaly maju vlastnost’ Ze ich kladna a zaporna cast’ uz nie je ekvivalentna:
kladna cast sa zvidcSila a zaporna sa zmenSila. V doésledku toho tazisko hustoty
pravdepodobnosti | y[* je situované mimo atéomového jadra — hybridné orbitaly nadobudli

smerovu vlastnost’. Dvojica hybridnych orbitalov typu SP lezi na priamke (ich smerové vektory
zvieraja uhol 180 °). Kazdy z nich obsahuje 50% s- a 50% p-orbitalu.
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Obr. 152. Schéma konstrukcie hybridnych orbitalov typu SP.
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Hybridné orbitaly typu SP* tvorime linedrnou kombinaciou atémového s-orbitalu a dvoch p-
orbitalov (obr. 15.3). Vysledkom su tri nové hybridné orbitaly, ktoré su orientované do vrcholov
rovnostranného trojuholnika (ich smerové vektory navzajom zvieraji uhol 120 °). Kazdy z nich
obsahuje 1/3 s-orbitalu a 2/3 p-orbitalu.

Obr. 15.3. Hybridné orbitaly typu SP> a SP*.

Hybridné orbitaly typu SP® tvorime linearnou kombinaciou atdomového s-orbitalu a troch p-
orbitalov (obr. 16.3). Vysledkom st Styri hybridné orbitaly orientované do vrcholov tetraédra
(ich smerové vektory navzajom zvieraji uhol 109,5 °). Kazdy z nich obsahuje 1/4 s-orbitalu a 3/4
p-orbitalu.

Prehl'ad typov hybridizacie je uvedeny v tab. 15.3. Poradie orbitalov S-P-D znamena, Ze sa
hybridizuju orbitaly tej istej vrstvy (napr. pre atom siry). Poradie D-S-P vyjadruje, Zze sa
hybridizuja (n—1)d-orbitaly s ns- a np-orbitalmi.

Tabulka 15.3
Prehlad typov hybridizacie

| Typ Pouzité atomové orbitaly Tvar Priklady
SP S, Px linearny HgCl,, BeF,
SP* S, Px» Dy trojuholnik BF3, SO;
Sp? S, Px> Py Pz, tetraéder CF4, NH;, H,O
SP°D S, Px> Py> Pz, A2 trigondlna bipyramida PCl;s
SP’D? S, Pxo Pys Pos dra, dyaya oktaéder SFe, [SiFe]*
D’SP’ 2, day2, S, Ps Pys P oktaéder [PtCls]*
DSP* dxo-y2, S, Px, Dy Stvorec [AuCly]”

Hybridné orbitaly boli zavedené ako ekvivalentné jednocentrové vinové funkcie. V niektorych
molekulach (napr. v molekulach s vol'nymi elektronovymi parmi) treba zaviest' neekvivalentné
hybridné orbitaly. Tieto orbitdly sa navzdjom liSia pomernym zastipenim atémovych s- a p-
orbitalov, pripadne d-orbitalov. Vo vSeobecnosti platia tieto pravidla:

1. Hybridny orbital v syst¢éme B—A-C orientovany k elektronegativnejSiemu vidzbovému
partnerovi C (na vizbe A—C) ma viacsi podiel atbmového p-orbitdlu a mensi podiel s-
orbitalu nez hybridny orbitdl na vizbe B—A.

2. Hybridny orbital obsadeny vol'nym elektronovym parom ma zvySeny podiel atdmového s-
orbitalu.
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Zmena podielu atomovych s- a p-orbitdlov v hybridnom orbitale ovplyvituje vzajomny uhol
hybridnych orbitalov. Tento efekt vidiet' v rade podla tab. 15.4. Vzajomny uhol hybridnych
orbitalov suvisi s vdzbovym uhlom B—A-B, nie je vSak s nim totoZzny. Minimalny ohol
hybridnych orbitdlov je 90 ° (ak ide o Cisté p-orbitaly), kym jestvuju molekuly s vizbovym
uhlom mensim nez 90 ° (napr. v P4 alebo cyklopropane).

Tabulka 15.4

| Typ hybridizacie ~SP SP” SP’ P’ |
uhol/° 180 120 109,5 90
% 8 50 33,3 25 0

Priklad: Zmena vizbového uhla so zmenou s-charakteru hybridného orbitalu. V molekule NH; je
vizbovy uhol AH-N-H) = 107,3 ° a v molekule NF; je AF-N-H) = 102,1 °. V molekule NH;, podla
pravidla 2, ma hybridny orbital obsadeny vol'nym elektronovym parom zvyseny obsah s-orbitalu (vyse 25
%), a teda zvy$né tri neekvivalentné SP* orbitaly budii mat’ mensi podiel atémového s-orbitalu (pod 25
%). Preto ich vzajomny uhol bude mensi nez 109,5 °. V molekule NF;, podl'a pravidla 1, ma hybridny
orbital na vizbe N—F vicsi podiel p-orbitalu (vySe 75 %) a mensi podiel s-orbitalu (nize 25 %) nez
hybridny orbital na vizbe N—H. Preto je vizbovy uhol AF-N-F) < {H-N-H).

15.3. LOKALIZOVANE ORBITALY

Viaceré experimentalne udaje nasvedéuju, Ze v mnohych molekulach mozno hovorit’ o ekvivalentnych
chemickych vézbach, ktoré maji dvojcentrovy charakter. Napr. v molekule CH4 maju vSetky Styri vidzby
C-H rovnaku pevnost’ (vyjadrent rovnakou vizbovou dizkou Rc_y a rovnakou energiou vizby Ec_y), ako
aj rovnaku polaritu (vyjadreni rovnakym zlomkovym nabojom & na atémoch vodika). Tieto veli¢iny
suvisia so zdkladnym elektrénovym stavom molekuly. Vyvstava preto potreba vyjadrit' tvorbu
lokalizovanych dvojcentrovych vézieb nalezitym opisom. Metdda molekulovych orbitalov sa na tento
ucel nehodi, pretoze molekulové obitaly st uz v zmysle svojej definicie viaccentrové — delokalizované.
Na druhej strane ma molekula CH4 dve rézne ioniza¢né energie (odpovedajuce odtrhnutiu elektronu z
molekulovych orbitalov t, a a;), ktoré suvisia s molekulou ako celkom a nemozno ich vztahovat' na
niektora chemicku védzbu. NavySe ionizatné energie sa vztahuju k dvom réznym stavom molekuly:
zakladnému a ionizovanému. Pre opis tatychto veli¢in je metdéda molekulovych orbitdlov vhodnym
prostriedkom.

Lokalizované orbitdly (LO) st jednoelektronové vinové funkcie, ktorych hustota
pravdepodobnosti |4 |* sa koncentruje do oblasti medzi dvoma jadrami. Lokalizované orbitély

tvorime linedrnou kombinaciou dvoch hybridnych orbitdlov leziacich na spojnici dvoch atdbmoch
AaB

¢iLO zclllA'i'Csz (15.6)
Cisla ¢; a ¢, st koeficienty linearnej kombinacie. Ked’ze hybridné orbitaly maju svoju hustotu
pravdepodobnosti orientovanu do smeru vidzby, davaju medzi sebou maximalny kladny prekryv

vyjadreny hodnotou prekryvového integralu S =I 2iy2dV . Su teda viac spdsobilé na

konstrukciu lokalizovanych dvojcentrovych orbitdlov nez Cisté atomové orbitaly, ktoré nemaju
smerové¢ vlastnosti.

V molekule su lokalizované molekulové orbitaly obsadzované elektronovymi parmi (dvojicou
elektronov s opacnymi spinmi). Majui blizku stvislost’ s klasickymi chemickymi predstavami
(napr. Lewisovou koncepciou) o podstate chemickej vizby. Opisuji teda spravanie
elektronovych parov situovanych na spojnici jadier. Prirodzenou vlastnostou lokalizovanych
orbitalov je, Ze pomocou nich mozno vyjadrit' stredné hodnoty fyzikalnych veli¢in (energia
molekuly, dipélovy moment, diamagneticka susceptibilita) v tvare aditivnych ekvivalentnych
prispevkov.
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Na niekol’kych prikladoch uvedieme opis vizbovej situacie za pouzitia lokalizovanych orbitalov.

H O O H
O O

H@@H

Obr. 15.4. Hybridné orbitaly v molekule BeH, a C,H,.

1. Molekula BeH; ma linearnu geometriu. Na stredovom atéme utvorime dva hybridné orbitaly
typu SP, ktorych vzajomny uhol je 180 °. Kazdy hybridny orbital vytvara prekryvom s Is-
orbitalom atému vodika lokalizovany (dvojcentrovy) orbital, ktory opisuje vizbu .. Vazbové
orbitaly obsadime elektronovymi parmi. Zvy$né valen¢né atomové orbitaly (2py a 2p,) atomu Be
sa na vizbe nezucastiuju (obr. 15.4).

2. V linedrnej molekule etinu C;H; utvorime na kazdom atome uhlika po dva hybridné orbitaly
typu SP. Dvojica hybridnych orbitdlov orientovanych proti sebe z dvoch atomov uhlika sa
pouzije na konstrukciu lokalizovaného orbitalu, ktory opisuje vdzbu cc_c. Hybridny orbitél
atomu C orientovany smerom k atomu H vytvara prekryvom s l1s-orbitalom atomu H
lokalizovany orbitél, ktory reprezentuje vizbu cc_g. Tato situdcia sa opakuje aj na druhej vézbe
Gc-n. Zatial nepouZité atomové orbitaly py atdmov uhlika svojim bo¢nym prekryvom vytvaraju
lokalizovany m-orbital, ktory reprezentuje viazbu mc_c. Analogicky sa utvori druha m-vizba,
boénym prekryvom atomovych orbitalov p, atomov uhlika. Ziskané vidzbové molekulové
orbitaly obsadime elektronovymi parmi, takze v molekule C,H, budu vizby cc_c, mc—c (2%) a
OC-H (2)()

3. Molekula BH3 mé geometriu rovnostranného trojuholnika. Preto na stredovom atéme
utvorime tri hybridné orbitaly typu SP?. Kazdy z nich vytvara prekryvom s ls-orbitalmi atomu
vodika lokalizovany orbitdl opisujici vdzbu op_py. Tieto vidzbové orbitadly obsadime
elektronovymi parmi. ZvySny p,-orbital atomu B sa na vizbe nezucastiuje (obr. 15.5).

Obr. 15.5. Hybridné orbitaly v molekule BH; a C,Hy.
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4. Molekula eténu C,Hs ma rovinna geometriu s uhlom H-C—C priblizne 120 °. Na kazdom
atome uhlika utvorime tri hybridné orbitaly typu SP? ktoré smeruju do vrcholov trojuholnika.
Dvojica hybridnych orbitalov z dvoch réznych atémov uhlika, orientovana proti sebe, vytvara
lokalizovany orbital, ktory reprezentuje vézbu Gc_c. Hybridné orbitdly atomov C orientované
smerom k atomom H vytvaraju lokalizované orbitaly opisujuce vizby oc_y. Zvysné atomove
orbitaly p, bocnym prekryvom vytvaraju lokalizovany orbital n-typu, ktory opisuje vézbu mc_c.
Ziskané vizbové lokalizované orbitaly obsadime elektronovymi parmi, takze v molekule C,Hy4
budi vizby cc_c, Tc_c a G- (4x%).

5. V tetraedrickej molekule CH4 na stredovom atéme uhlika utvorime Styri hybridné orbitaly
typu SP?, ktoré smeruju do vrcholov tetraédra. Kazdy hybridny orbital vytvara prekryvom s 1s-
orbitdlom vodika lokalizovany orbital, ktory opisuje vizbu cc_g (4x).

Ak chceme zladit' opis vlastnosti molekil podla tedérie molekulovych orbitdlov s tedriou

lokalizovanych orbitalov treba pripomenut’, Ze koncepcia lokalizovanych orbitalov je pouzitelna

iba pre zakladny elektronovy stav molekuly. Cely proces konstrukcie vinovej funkcie molekuly

rekapitulujeme nasledovne.

1) V koncepcii MO sa z atdbmovych orbitalov utvaraju prostrednictvom linearnej kombinacie
molekulové orbitaly, teda

vsetky atomy
$= > (15.7)
k
Nasledne sa do elektronovej konfiguracie vyberti molekulové orbitaly s najnizSou energiou
obsadené v sulade s Pauliho principom a Hundovym pravidlom. Z nich sa konStruuje
mnohoelektronova vinova funkcia molekuly v tvare si€inu (spravnejSie antisymetrizovaného
stcinu) obsadenych molekulovych orbitalov

W(L,2,m) = (@) (@) (@) @) (15.8)
2) V koncepcii LO sa z atdbmovych orbitalov osobitne na kazdom atéme utvoria najprv hybridné
orbitaly

atdm

2= a,w (15.9)
k

Potom linedrnou kombindciou paru hybridnych orbitdlov smerovanych proti sebe sa utvoria
LO, teda

¢iLO zclllA +62}(f (15.10)

Nakoniec sa z obsadenych LO sa utvori mnohoelektronova vlnova funkcia v tvare sucinu
(antisymetrizovaného sucinu)

W2, = () (@) - (D) (81 (15.11)
Vysledna vinova funkcia je pre zékladny stav molekuly identicka (skoro identicka) s takou, ktora
sa ziska z molekulovych orbitalov.

Koncepcia hybridizacie je frekventovana pri opise vézbovych vlastnosti mnohych nearomatickych

organickych molekal: molekula sa buduje zo Struktirnych a elektronovych jednotiek (blokov) s

hybridizaciou SP®, SP?, pripadne SP. Pri aromatickych zlageninach je koncepcia lokalizovanych vizieb

nevhodnd. Napr. v molekule benzénu nevysta¢ime s jednym Kékuleho vzorcom (6c- a 3n-vizby), ale

treba uvazovat’ tzv. rezonanciu aspon dvoch Kékuleho vzorcov (pripadne d’alSich Dewarovych struktir)
/50

/¢
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Analogicky problém nastane napr. pri opise karboxylatov. Problém vyberu najvhodnejSiecho
elektronového Struktarneho vzorca, ako aj umelo zavedeny pojem rezonancie odpadntl, ak sa pouziva
univerzalnejsia tedria molekulovych orbitalov.
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15.4. CHEMICKA STRUKTURA

Pri vzniku molekuly z izolovanych atomov sa atomové jadra ustalia na urcitej pozicii, ktora
odpovedd minimu celkovej energie molekuly. Pri zobrazeni takejto funkcie pri priblizovani
atomov energia molekuly pozvolne klesa a ked’ dosiahne minimum, potom prudko stipa (obr.
15.6). Poloha minima energie (hodnota geometrickych parametrov) vyjadruje rovnovaznu
geometriu molekuly. V chémii je bezprostrednejSie vyjadrovat vzajomné pozicie atdbmovych
jadier prostrednictvom vdzbovych suradnic — vdzbovych vzdialenosti A—B, vidzbovych uhlov
A-B-C a dihedralnych uhlov A-B—C-D (uhla polroviny D—C-B vzhladom k polrovine
C-B-A).

E A E A
E(R)
E(R)
E(R)
4
E(R) N4 ] AE,, AE, oo
__i AE,
— \/
sz ? AE E, A\
| E, ~ |
E E i\ /
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< > H
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Obr. 15.6. Energia molekuly v zavislosti od medzijadrovej vzdialenosti.

Rozdiel energie zakladného stavu molekuly Ey a energie fragmentov vzniknutych disociaciou
(homolytickym Stiepenim) urcitej vizby dava disociacnu energiu D,. Ak na krivke zavislosti
celkovej energie Castice od geometrie sa nachadza viacej minim, tieto minima odpovedaju
rozlicnym $truktirnym formam tej istej latky — izomérom. Niekedy sa izomérne formy blizSie
Specifikuju ako konformacie, tautomérne formy a pod. Minima st navzajom oddelené lokalnymi
maximami (sedlovymi bodmi), ktoré znamenaju stav aktivovaného komplexu pri prechode od
jednej strukturnej formy k inej.

Vicsina molektl mé rigidnu Strukturu: atémové jadra kmitaji (vibruji) okolo urcitej
rovnovaznej polohy, takze sa s velkou pravdepodobnostou nachadzaji v malej, dobre
vymedzenej oblasti priestoru. Takato oblast’ sa v trojrozmernom priestore ohraniCuje istym
elipsoidom (gulou deformovanou do troch smerov). Vibracie atomov, pripadne atémovych
skupin, nemenia zakladny tvar molekuly — jej symetriu. Energiu vibracie molekuly treba
pripocitat’ k energii elektronového pohybu. Energia vibraéného pohybu je tiez kvantovana —
meni sa iba po diskrétnych davkach (vibracnych kvantach). Vibracny pohyb prispieva k celkove;j
energii Castice aj pri nulovej teplote a pri zvySovani teploty sa vibracna energia zvysuje.

Pokial’ je latka v plynnom alebo v kvapalnom stave, jej molekuly konaji aj rotacny pohyb —
rotaciu okolo troch rota¢nych osi molekuly. Tento pohyb charakterizuje rotacna energia, ktora je
taktiez kvantovana. Na energetické hladiny molekul teraz nazerame takto: molekula sa méze
nachadzat’ v roznych elektronovych stavoch, ktoré urcuju jej rovnovaznu geometriu. V danom
elektronovom stave sa molekula mdze nachadzat v réznych vibraénych stavoch a v danom
vibra¢nom stave sa moze nachadzat’ v réznych rota¢nych stavoch.
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Popri rigidnych molekulach pozname aj nerigidne molekuly: tieto molekuly vykonavaju
vnutorné pohyby, ktorymi sa meni ich geometria v Case od jednej Struktirnej formy k inej. Tento
prechod je vnutornou vlastnostou molekuly a nie je vyvolany vonkaj§imi vplyvmi alebo
asistenciou inych castic. Niekol’ko prikladov nerigidnych molekul uvadza tab. 15.5.
Najznamejsim pripadom nerigidneho spravania sa je inverzia pyramidalnej Struktiry molekuly
NH;: molekula kona periodické preklapanie svojej pyramidalnej Struktury cez prechodny stav
rovinného trojuholnika. Inym prikladom je prechod molekuly PFs od Struktary trigonalnej
bipyramidy k identickej geometrii cez prechodny stav tetragonalnej pyramidy (tzv. Berryho
pseudorotdcia).

Tabulka 15.5
Niektoré nerigidne molekuly

| Druh nerigidity  Priklad Zmena geometrie Zmena energie |
Rotécia metyl-  Etén, zacloneny konformér —
skupiny CH;CH; zabrzdeny konformér

£
i, 0 60 120 180 240 300 360
Uhol otoéenia

Rotacia kruhu  Ferocén, zacloneny konformér —
[Fe(CsHs)s] zabrzdeny konformér

£

\&/ I S

0 60 120 180 240 300 360
@ Uhol otogenia

Inverzia NHs;, PH; pyramida — trojuholnik —
pyramidy pyramida

> NS

Suradnica preklapania

Berryho PFs, [Fe(CO)s] trigonalna bipyramida —
pseudorotacia tetragonalna pyramida —
trigonalna bipyramida
‘ \ \ : | ’ 1 . | \ - |
“p— P P— Stiradnica preklapania
Efekt Jahna- [CuClg]* predizena bipyramida —
Tellera [CO(N03)6]4_ oktaéder — predlzena
bipyramida

0 60 120 180 240 300 360

)’( % BK Suradnica prechodu

Niektor¢ latky sa vyskytuji sicasne vo viacerych Struktarnych formach — tautoméroch, ktoré st
zvyc€ajne vo vzajomnej rovnovahe. Napr. pre kyselinu dusitu a hydroxylamin piSeme

0 0 H
N\ \ H\ H\
\N—o - N—O N—O - NN—/O

N\ / / /
H H H H H
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Kontrolné otazky

1. Zopakujte si pojmy: (1) elektronovy par, (2) vol'ny elektronovy par.

2. Definujte pojmy: (1) hybridizacia, (2) hybridny orbital, (3) neekvivalentné hybridné orbitaly, (4)
lokalizovany orbital, (5) rigidna Struktura, (6) izomér, (7) nerigidna molekula

3. Objasnite: (1) princip tedrie lokalizovanych elektronovych parov (VSEPR), (2) odchylky od idealneho
tvaru v teorii VSEPR, (3) smerové vlastnosti hybridnych orbitalov, (4) postup konstrukcie lokalizovanych
orbitalov, (5) podstatu koncepcie molekulovej Struktury.

4. Uvedte: (1) tvar castic BeH,, BH;, CHy, PFs, SF¢, IF;, NH;, CIF;, SF,4, SF,, TeCly, XeF, podla teorie
VSEPR, (2) typ hybridizacie v molekulach BeF,, BF;, CF,4, PFs a SF, (3) konstrukciu lokalizovanych
orbitalov v molekulach BeH,, C,H,, BH;, C,H,, CH,, C,Hg, (4) dva priklady nerigidnych molekul.

5. Znazornite grafom: (1) priestorové rozmiestnenie elektronovych parov minimalizujice ich odpudzova-
nie, (2) tvorbu hybridnych orbitalov SP typu, (3) tvar hybridnych orbitalov, (4) zavislost' energie
molekuly od geometrie.

6. Vymenujte: (1) druhy koordinac¢nych polyédrov v molekulach typu AB,, (2) druhy hybridizacie.
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16 CHEMICKA VAZBA V TUHYCH LATKACH

16.1. IONOVA VAZBA

Mnohé tuhé latky s idnové zlucCeniny, ktoré pozostavaju z i6nov — kationov a anidénov. Tieto
jedno- alebo viacatomové jednotky predstavuji dobre definované utvary schopné aj samostatne;j
existencie (napr. v roztoku alebo v tavenine). Preto kazdd idonové cCastica je opisana svojou
vlnovou funkciou a ma svoju charakteristickti elektronovi konfiguraciu (v pripade atdémovych
ionov vyjadreni obsadenim atomovych orbitalov, v pripade molekulovych i6nov vyjadrenu
obsadenim molekulovych orbitalov elektronmi). Preto navonok iony neprejavuju charakteristické
crty kovalentnej vézby, ale spravaji sa akoby (pruzné) gule nesuce elektricky naboj. Napr. na
Gastice NH;™ a SO4*~ mozno nazerat’ ako na elektricky nabité gulovité utvary.

I6nové vézba vyjadruje pritazlivé elektrostatické interakcie v tuhej latke pozostavajucej z ionov.
Vzajomné posobenie id6nov v tuhej latke sa odliSuje od typickej kovalentnej vizby najmi v
tymito vlastnostami:

1. nezavisi od kvality atdmov,

2. nema smerovy charakter,

3. nema nasobny charakter.

Energiu i6novej vizby vyjadruje mriezkova energia alebo mriezkova entalpia. Pre potencidlnu
energiu interakcie dvoch ionov plati vzt'ah vyplyvajuci z Coulombovho zdkona

2
Vlf[ - jﬁ (16.1)

dre, ) 1,

kde 7, je vzdialenost’ i6nov, z; (z;) st nabojové Cisla (naboje i6nov v jednotkach elementarneho
naboja e); z; > 0 pre kation a z; < 0 pre anion. Celkova elektrostatickd energia interakcie ionov v
tuhej latke je vyjadrena suctom

SOMUE o) %)

i j<i dre, ) TS

ZiZj

(16.2)
Ty
kde sumacia prebiecha cez vsetky pary idonov. Polohy idénov v tuhej latke su fixované v uzloch
kryStalovej mriezky, a tak Tubovolnii vzdialenost idénov r; moZno vyjadrit ako nasobok
niektorého parametra zékladnej bunky kryStalu, napr. r; = k-ro. Tito vlastnost’ mozno vyuZit’ na

vykonanie sumadcie, ktord sa prevedie sa s¢itatelny ¢iselny rad davajuci urciti konstantu.

Tabulka 16.1
Madelungova konstanta pre niektoré Struktiry

| Typ Struktira (nazov) Am Priklady

AB NaCl (halit) 1,748 MgO, PbS
CsCl 1,763 NH,4CI, TICI
ZnS (sfalerit) 1,638 CuCl, HgS
ZnS (wurtzit) 1,641 ZnO, NH4F

AB, CaF, (fluorit) 2,519 SrCl,, CeO,
T102 (I'utll) 2,385 MHOZ, Nle
F-Si0; (kremen) 2,201

A,B Cu,0 (kuprit) 2,221

A2B3 A1203 (korund) 4,040

Madelungova konstanta, 4y, predstavuje geometricky faktor elektrostatickej energie v idnovom
krystale a vchadza do vztahu pre Madelungovu energiu
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2
v, =A,| —— |22 (16.3)
4rg, ) 1,
Hodnota A4y zavisi iba od typu Struktiry tuhej latky (tab. 16.1) a vyjadruje stupen stesnenia
Struktiry. Rovnaka je napr. pre NaCl (typicky ionova latka) a MgO (latka s polarnymi

kovalentnymi vézbami).

Priklad: Vypocet Madelungovej konstanty pre NaCl. V krystalovej $truktire NaCl je kazdy ién Na'
obklopeny 6 i6nmi Cl~ vo vzdialenosti 7, = 282 pm a naopak kazdy i6n C1~ je obklopeny 6 iénmi Na". Pre
referenény i6n Na” mozeme zapoditat’ tieto interakcie

s i6bnmi pocet vzdialenost’
Cr 6 7o

Na' 12 roN2

cr 8 roN3

Na" 12 roV4

atd’. Potom elektrostaticka interak¢nd energia je

e’ 6 12 8 12
Voo =—| || 22— + - +... 16.4
M [47[50 j[ro \/Ero \/gro \/ZI’O J (164

Sucet pomaly konvergujiuceho radu dava Madelungovu konstantu

AM:(é_%+%_%+...j

(16.5)

Madelungova energia poskytuje znizovanie energie kryStalu pri skracovani medziénovych
kontaktov, ktoré by vSak pri malych vzdialenostiach pokracovalo k nepripustne nizkym
hodnotam. Preto pri kratkych vzdialenostiach sa musi prejavit dalsi faktor odpudivého
charakteru, ktory sa uplatituje vtedy, ked’ elektronové obaly i6nov sa zacnu vyznamne prekryvat’.
Zvycajny tvar odpudivého potencialu je (Bornov-Mayerov potencial)

V. =be' (16.6)
kde b a ¢ su urcité konstanty. Konstanta b sa da urcit' z rovnovaznej vzdialenosti medzi i6nmi a
konstanta ¢ z merania koeficientu stlacite'nosti tuhej latky. Pre vacsinu krystalov je ¢ = 30 pm.
Mriezkova energia Uy sa da teoreticky vypocitat’ zloZzenim pritazlivého a odpudivého potencialu

U =Vy+V.+A (16.7)
kde A je sucet niektorych korekcii na redlne spravanie krystalu. Priebeh prispevkov k mriezkovej
energii vyjadruje obr. 16.1 odkial' vidiet, ze mriezkova energia prechadza minimom pri
rovnovaznej vzdialenosti idnov ry.

1500
1000 -\
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O ~~~~~~~~~

—

U. /kJ mol™

-500
41000 - _——T "

-1500 R
200 250 300 350 400

R/pm

Obr. 16.1. Zavislost mriezkovej energie idnového krystalu od vzdialenosti i6nov.
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17.2. VLASTNOSTI IONOV

I6novy polomer, 7, je empiricky zistena veli¢ina, ktord vyjadruje velkost’ i6nu. Vyjadruje sa v
dizkovych jednotkach (zvy¢ajne v pm). Iénové polomery (pre kation r", pre anién ) sa
vycisl'uju tak, aby Co najlepSie reprodukovali medzijadrové vzdialenosti rag v i6novych
zliceninach
Fap =T 7 (16.8)

Existuje viacero publikovanych stiborov idonovych polomerov (podl'a Goldschmidta, Arhensa,
Zachariasena, Paulinga a inych). Niektoré hodnoty su zhromazdené v tab. 16.2. Hodnoty
ionovych polomerov sa zvycajne vztahuju ku koordinaénému ¢islu N = 6 a pri aplikacii na iné
koordina¢né ¢isla ich treba preskalovat’, napr.

ri(N=4) = 0,94 r,(N=6) (16.9)
r(N=8) = 1,08 r,(N=6) (16.10)
r(N=12) = 1,12 r,(N=6) (16.11)

Tabul’ka 16.2
I6nové polomery (pm) pre niektoré kationy (podl'a Arhensa) a aniony (podl'a Goldschmidta).

H, 154
Li', 68 Be™, 35 B, 23 0%, 132 F, 133
Na', 97 Mg”", 66 Al 51 Si*", 42 P, 35 S, 174 CI, 181
K, 133 Ca™", 99 Ga’’, 62 Ge'', 53 As™", 43 Se’”, 191 Br, 196
Rb', 147 S, 112 In*", 81 Sn*', 71 Sb", 62 | T, 211 I, 220
Cs', 167 Ba®", 134 TI*, 95 Pb*, 84 Bi’", 74
TI', 147 Pb”’, 120 Bi’", 96

pre 3d-prvky
Sc™, 81 Ti*", 76 V', 74 Ccr', 63 Mn’", 66 | Fe’", 64 Co’", 63

Ti*, 80 V¥, 88 Ccr, 83 Mn”", 80 | Fe™, 74 Co™", 72
Ni*", 69 Cu’’, 72 Zn*", 74
pre 4f-prvky
Ce’, 107 | Pr', 106 Nd’', 104 | Pm’", 106 |Sm’, 100 | Eu’", 98 Gd*", 97
b, 93 Dy, 92 Ho'",91 | Er",89 Tm’,87 | Yb’,86 Lu’", 85

I6nové polomery vykazuji urCité systematické trendy, ktoré st zname ako tri Fajansove

pravidla:

1. pre izoelektronové idny sa ich polomer zmensuje so zvacSovanim kladného naboja; napr.
A(F) > ri(Na") > (Mg,

2. pre kationy toho istého prvku sa ich polomer zmenSuje so zvdcSovanim kladného naboja;
napr. ri(Fe*") > ri(Fe’),

3. pre kationy d-prvkov a f-prvkov s rovnakym ndbojom sa ich polomer zmenSuje so
zvi&Sovanim proténového &isla prvku; napr. r(Ti*") > ri(V>*) > r(Cr™).

Tvorba i6nov sleduje nasledovné vzt'ahy.

1. Pri s-prvkoch sa tvoria kationy M™ a M*" s konfigurdciou najblizsicho nizSicho vzicneho
plynu.

2. Pri p-prvkoch z poéiatku skupin sa mézu tvorit’ iony M>*. Tvorba iénov M*" a M°" je uz
ne\:/pravdepodobné a zvy&ajne sa jedna o zlii¢eniny iba s formalnym oxidaénym &islom E" a
E".

3. Pri p-prvkoch z konca skupin sa tvoria aniony X~ a X s konfiguraciou najblizsicho vy3sicho
vzacneho plynu. Tvorba aniénov X°~ a X*~ je znaéne nepravdepodobna.

4. Pri 3d-prvkoch z pociatku radu sa typicky tvoria kationy M*" a z konca radu typicky M%.
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5. Pri 4d- a 5d-prvkoch je tvorba katibnov omnoho pestrejsia.

6. Pri 4f-prvkoch sa preferenéne tvoria iény M>". Vynimku tvoria Ce*", Tb*", Eu*" a Yb* s
neobsadenou, napoly obsadenou, alebo celkom obsadenou vrstvou 4f.

Existuji aj homonukledrne viacatomové iony, ako su Hg,®", Ga,*", Co* (acetylid), N3~ (azid),

O, (hyperoxid), 0> (peroxid), O3~ (ozonid), S, (polysulfid), Is~ (trijodid) a i.

Deformovatelnost’ iéonu vyjadruje schopnost’ elektronového obalu castice podvolit’ sa Gcinku
vonkajSicho elektrostatického pola. Zvycajne ide o elektrostaticky ucinok malého kationu na
objemnejsi anion: Cast’ elektronového obalu i6nu sa pritahuje ku kladnému elektrickému polu v
dosledku ¢oho sa tvar ionu odchyluje od gulovitého utvaru. Deformovatelnost’ Castice sa da
kvantitativne vyjadrit’ veliCinou elektrickej polarizovatelnosti a (pozri d’alej).

Deformovatelnost’ i6nov zavisi od ich naboja a objemu (t.j. od idbnového polomeru). Riadi sa

tymito trendmi:

1. deformovatel'nost’ anionov stipa s hodnotou ich zaporné¢ho naboja; napr. rastie v rade CI,
s>, p¥,

2. deformovatelnost’ kationov klesa so zvdc¢Sovanim ich kladného ndboja; napr. klesa v rade
Na', Mg®, A,

3. deformovatel'nost’ idnov rovnakého ndboja rastie s ich objemov (s i6novym polomerom);
napr. rastie v rade K', Rb", Cs" alebo v rade 027, Szf, Sezf,

4. pri rovnakom naboji aj objeme deformovatel'nost’ i6nu s 18-elektronovou konfiguraciou alebo
s neuplne zaplnenou valencnou vrstvou je vécsia nez ionu s konfiguraciou vzacneho plynu;
napr. vicsia je pre Hg*" nez pre Sr*',

5. najmensiu deformovatelnost’ maju malé kationy s velkym nébojom, ako su Be*" a AI*".

Polariza¢ny uc¢inok kationu na anién je vyjadrenim pritahovania valenc¢nych elektronov anionu
kationom, a tak schopnosti deformovat’ elektronovy obal anionu. Stupa s intenzitou elektrického
poTla kationu, teda ¢im je naboj kationu vacsi a jeho objem mensi.
1. Najvacsi polarizacny G¢inok maju kationy s elektronovou konfiguraciou 1s? (Li"a Bez+),
s 18-elektronovou konfiguraciou (n—1)s*(n—1)p®(n-1)d"’ (teda Ag"” a Zn®") a s
elektronovou konfiguraciou inertného elektronového paru [Xe]6s? (T1™ a Pb*").
2. Mensi polarizaény u¢inok maji i6ny 3d-prvkov s otvorenou elektrénovou d-vrstvou (Cr**
a Fe?").
3. Najmensi je pri iénoch s elektronovou konfiguraciou vzacnych plynov (K*, Ca
Polariza¢ny ucinok anionu na katién je spravidla velmi maly. Prejavuje sa len v pripade
pdsobenia malého anionu (F~, O%") na objemny l'ahko deformovatel'ny kation (Ag”, Hg*").

2+)‘

16.3. KOVOVA VAZBA

Kovy sa v tuhom skupenstve vyznacuji viacerymi charakteristickymi vlastnostami, ktoré ich
odlisuju od nekovov. Su to: kovovy lesk, kujnost’, taznost,, vedenie tepla a vedenie elektrického
prudu. Charakteristické vlastnosti kovov st podmienené osobitnym druhom chemickej vézby,
ktora dava predpoklad vysokej mobility elektronov.

Kovova vizba sa vytvara pri tesnom usporiadani atdmov s nizkou hodnotou elektronegativity.
Vyznacuje sa nasledovnymi vlastnostami:

1. je trojrozmerne delokalizovana,

2. nemé smerovy charakter,

3. nema ndsobny charakter,

4. uplatiuja sa vysoké koordinaéné ¢isla atomov (12, 8+6).

Pevnost’ kovovej vizby vyjadruju tieto veliCiny:



Anorganicka chémia I - 2. ¢ast: Catice a latky (R. Boca) 59

1. atomiza¢né entalpia A.H°, ktora predstavuje teplo dodané za Standardnych podmienok kovu,
aby sa premenil na izolované atémy v plynnom skupenstve
M(s) = M(g), AuH” (16.12)
2. kohézna energia Ey — praca potrebna na rozloZenie kovu na vol'né kationy (atomové zvysky) a
volné elektrony
M(s) — M"'(g) + ne”, AU = Ey (16.13)
Kohézna energia je teda suctom atomizacnej enalpie a ionizacnych energii, opravena o hodnotu
objemovej prace. Napr. kohézna energia hlinika sa vypocita:
Ex = AuH® + Eiony1 + Eions1 + Eions1 — RT = (654 + 577 + 1816 + 2744 — 2) kJ mol ™
= 5789 kJ mol™ (16.14)

Typické kovy sa vyznacuji nizkymi hodnotami ioniza¢nych energii, a tak valen¢né elektrony
kovov mozu byt l'ahko uvolnované od atdbmov. V urcitom priblizeni mozno prijat’ model, v
ktorom sa na kov nazera ako na sustavu kationov (atdbmovych zvyskov) lokalizovanych v uzloch
krystalovej mriezky a volne sa pohybujucich elektronov. Elektron neopusta samovolne kov,
pretoZe tomu brani pritazliva potencialna energia celého kovového krystalu.

Elektronovy plyn (Fermiho plyn) je model valenénych elektronov kovu pohybujicich sa
nezavisle v potencialovom poli atémovych zvyskov.

Pre opis spravania elektronového plynu mozno pouzit’ model elektronu v trojrozmernej potencialovej
jame: predpokladame, ze elektron sa nachadza vo vnutri kocky s hranou L, kde je potencialna energia
nulova (V = 0). Mimo kocky potencialna energia rastie nad vsetky medze (7 — o), pretoze elektron
neopusti kov. Za tychto predpokladov mozno zostavit Schrodingerovu rovnicu, ktorej tvar pre
jednorozmerny pripad je

nod?
- —+V(x xX)=E-w(x 16.15

{ 2 & ()}W() w(x) ( )
Pri uvedenych okrajovych podmienkach jej rieSenim st vinové funkcie typu (obr. 16.2)

w(x)=~2/Lsin(n 7wx/L) (16.16)
a diskrétne hodnoty energie

2 2
E -2 -(”*”j (16.17)
2m, L
Rozsirenim modelu do troch smerov sa ziska rieSenie
5 2 N 2 2
E=E +E +E. = wl(nE T el Y (16.18)
YT 2m, L L L

V tychto vztahoch vystupuji prirodzené kvantové ¢isla n,, n, a n. s hodnotami 1, 2, 3, ... pre ktoré je
rieSenie mozné. Vzhl'adom k tymto ¢islam maju prispevky k energii tvar paraboly.

0 X L P(nx’ny!nz)

Obr. 16.2. Vinové funkcie a energie pre model elektronu v potencidlovej jame.
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Diskrétne energetické hladiny v kovovom krystale st natesnané blizko k sebe — ich rozdiel AE je
vel'mi malé ¢islo. Pri poCte N nezavislych valenénych elektronov je celkova energia Fermiho
plynu stctom energii hladin obsadenych dvojicami elektronov.

Hustota stavov, p(E), je spojita funkcia vyjadrujica pocet energetickych stavov v kovovom
krystale na interval energie
p(E):%:C-Vx/E (16.19)
kde P(n,,n,,n.) je celkovy pocet energetickych stavov, ktor¢ maju energiu menSiu nez E, V' = L
je objem kovu a C je konStanta (obr. 16.3).
AE) AE)

P
/

E E E: E

Obr. 16.3. Hustota stavov pri nulovej teplote (vl'avo) a pri nenulovej teplote (vpravo).

Elektrony obsadzuji hladiny v sulade s Pauliho principom, teda po dvojiciach s opa¢nym
spinom. Pri nulovej teplote pri pocte N elektronov je obsadenych N/2 hladin energie. Fermiho
hladina Ef je najvyssia obsadena energeticka hladina pri nulovej teplote. Sticet poctu vsetkych
hladin energie az po Fermiho hladinu sa rovna celkovému poctu elektronov, teda plati

Ey Eg Eg
N=>E = j p(E) dE = CVj E"dE =CV(2/3)EY? (16.20)
i 0 0
Pri znalosti strednej elektronovej hustoty (V/V) mozno teraz vypocitat’ energiu Fermiho hladiny.

Pri nenulovej teplote prispevok tepelnej energie sposobuje, Ze Cast’ elektronov obsadzuje
energetické hladiny nad uroviiou Fermiho hladiny. Niektoré hladiny pod uroviiou Fermiho
hladiny budu teraz neobsadené alebo iba Ciastocne obsadené. Vysledna hustota elektronovych
stavov v kove bude vyjadrend sic¢inom hustoty stavov a rozdelovacej funkcie (v tomto pripade
tzv. Fermiho-Diracovej rozdelovacej funkcie) a je taktiez zobrazena na obr. 16.3.

Zavedeny model nezavisle sa pohybujtcich elektronov v kove dokaze interpretovat’ tepelné a elektrické
vlastnosti kovov. Jeho pouzitelnost’ je vSak obmedzena, pretoze nedokaze vysvetlit’ vlastnosti izolatorov
a najma polovodicov.

16.4. PASOVA TEORIA TUHYCH LATOK

Pasova teodria tuhych latok je model opisujuci spravanie elektronov v tuhych latkach, teda v
latkach s periodicky sa opakujucim potencidlom atoémovych zvyskov. Pasova teoria zohladiuje
kvalitu atdbmov tvoriacich tuh latku, a preto je univerzalnou teériou chemickej vizby v tuhych
latkach.

K pojmu pasovej struktiry sa mozno dopracovat’ z dvoch odlisnych vychodiskovych situacii. V
prvom nahlade budujeme tuhu latku postupnym pridavanim atémov (napr. do retazca, do
roviny, alebo do priestorovej siete). Uvazujme, ze k atdmu A, ktory ma k dispozicii jeden
valen¢ny orbital (napr. atdbm Li), priddvame d’alSie atomy. V castici A, sa z dvoch atdomovych
orbitalov vytvoria dva molekulové orbitaly s réznou energiou, v Castici A4 to budi 4 molekulové
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orbitaly, v Castici Ajg ich bude uz 100, atd’ (obr. 16.4). Ak uvazujeme 1 mol Castic, potom sa v
fiom utvori radovo 10* delokalizovanych molekulovych orbitalov. Rozdiel energie najvyssicho a
enormné mnozstvo diskrétnych energetickych hladin. Rozdiel energii po sebe nasledujucich
hladin je iba Ae~ 107 eV.

N=1 N=2 N=4 N=N,

Obr. 16.4. Vznik energetického pasa v tuhej latke postupnym pridavanim atémov.

Energeticky pas je interval husto natesnanych energetickych hladin v tuhej latke.
Charakterizovany je svojou polohou v energetickej skale a Sirkou. Energetické hladiny v pase sa
obsadzuju elektronmi v sulade s Pauliho principom: na danej hladine moéze byt najviac dvojica
elektronov s opacnym spinom. Ak napr. interagujiice atomy mali jediny valencny elektron,
potom energeticky pas bude napoly zaplneny elektronovymi parmi. Ak atdbmy mali dva valencné
elektrony, potom energeticky pas bude tplne zaplneny.

Ak ma castica A (napr. atdbm Mg) k dispozicii d’alSie valencné atdbmové orbitaly, potom ich
interakciou v agregate Ay vznikaju d’alSie energetické pasy. Z valenénych s-orbitalov vznika s-
pas, z p-orbitdlov p-pas a z d-orbitalov d-pas. Pasy nemusia byt navzajom separované: ich
energie sa mozu prekryvat. Na vzniku daného pasa sa mozu podielat’ nielen Cisté atdmové
orbitaly, ale aj hybridné orbitaly (napr. SPS). Sirka pasa, a teda aj ich mozny prekryv je funkciou
medziatomovej vzdialenosti (obr. 16.5).

&
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Obr. 16.5. Znazornenie prekryvu pasov v zavislosti od medzijadrovej vzdialenosti.

V roznych typoch tuhych latok rozliSujeme nasledujice druhy energetickych pasov (obr. 16.6).

1. Vnatorné hladiny atdémov navzajom interaguji nepatrne a ostavaju diskrétnymi atomovymi
orbitalmi, ktoré su obsadené elektronovymi parmi.

2. Valentny pas je tvoreny z interagujucich valenénych atémovych orbitdlov a je uplne

obsadeny elektronovymi parmi.

Vodivostny pés je pas ¢iastocne zaplneny alebo neobsadeny elektronmi.

Zakazany pas je interval energie bez vyskytu dovolenych energetickych hladin.

. Hladiny primesi st diskrétne energetické hladiny v zakdzanom pase, ktorych pdévod je v

elektron-donorovych primesiach, alebo v elektron-akceptorovych primesiach.

6. Hladiny poruch su diskrétne energetické hladiny v zakdzanom pase spOsobené naruSenim

periodicity krystalovej mriezky.

PR
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vodivostny
&
vodivostny vodivostny
E
zakazany
zakazany =g Primesovy
v zakazanom
valenény valen¢ny valencny
vodi¢ vodi¢ polovodi¢ izolator primesovy
1. druhu 2. druhu polovodi¢

Obr. 16.6. Schéma réznych typov energetickych pasov.

Pasova teodria poskytuje vyklad elektrickej vodivosti tuhych latok nasledovne.

1. Vodi¢ 1. druhu (napr. Na, Cu) ma iba &iastoéne obsadeny vodivostny pas. Uginkom
elektrického potencialu su elektrony vynasané na vysSie energetické hladiny a transportované
cez celu tuhu latku.

2. Vodi¢ 2. druhu (napr. Mg) ma zaplneny valen¢ny s-pds a neobsadeny vodivostny p-pas.
Kedze sa tieto pasy prekryvajua, elektrony z valenéného pasa prechadzaji do vodivostného
pasa a zucastnuju sa transportnych javov.

3. Vlastny polovodi¢ (napr. Ge) méa malu Sirku zak4dzaného pasa E, oddelujuceho elektrony v
zaplnenom valen¢nom pése a v prazdnom vodivostnom pase. Energetickd medzera E, <2 eV
méze byt prekonana dodanim tepla (tepelna vodivost) alebo dodanim kvanta
elektromagnetického Ziarenia (fotovodivost).

4. Primesovy polovodi¢ (napr. Si dopovany urcitymi atdmmi) ma v zakdzanom pase d’alSie
energetické hladiny pochadzajiuce od atémov primesi. Dopanty s nadbyto¢nymi elektrénmi
(napr. P) sposobuju elektronovu vodivost (vodivost’ n-typu). Oproti tomu dopanty s
nedostatkom elektronov (napr. Ga) sposobuju tzv. dierovu vodivost (vodivost p-typu).

5. Izolator (napr. diamant alebo NaCl) je latka s prili§ velkou Sirkou zakazaného pésa.

I6énové latky su spravidla izolatory. Spdsobuje to najmd Madelungov potencial Vy, ktory
dostatocne od seba oddel'uje interagujuce hladiny atdbmov. Preto najvyssiu hodnotu energetickej
medzery E, = 14 eV ma LiF. Niektoré hodnoty E, uvadza tab. 16.3.

5 Tabulka 16.3
Sirka zak4dzaného pésa E, v tuhych latkach

| Latka C(diamant) Si Ge Sn NaCl CuBr ZnSe GaAs

E,/eV 5,5 1,1 0,7 0,1 8,5 3,5 2,8 1,5

Druhy spdsob opisu pasovej struktury vychadza z avahy, Ze transla¢na periodicita poloh atdémov v tuhej
latke spdsobuje, Ze aj potencialna energia posobiaca na elektrony ma translacnt periodicitu. D 6sledkom
toho je, Ze rovinnd vlna opisujica pohyb elektronu (Celo viny je rovina) je modulovana periodickym
potencidlom a taktiez nadobuda periodicky charakter. Takato vlnova funkcia sa nazyva Blochov orbitdl

ikma

v(k;x+ma)=e"" -y(k;x), kde k je vlnové cCislo definované v tzv. reciprokom priestore. Pridruzené
orbitalne energie &, = f(k) st funkciami vlnového ¢isla a predstavuju energeticky pas, ktory je tiez
periodicky v reciprokom priestore. Takyto opis sa pouziva vo fyzike tuhych latok pre objasnenie
transportnych javov.
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Kontrolné otazky

1. Zopakujte si pojmy: (1) i6n, (2) kation, (3) anion, (4) mriezkova energia, (5) mriezkova entalpia

2. Definujte pojmy: (1) idnova vézba, (2) Madelungova konstanta, (3) Madelungova energia, (4) Bornov-
Mayerov potencial, (5) i6novy polomer, (6) deformovatelnost’ i6nu, (7) polarizacny uc¢inok i6nu, (8)
kovova viézba, (9) atomizacna entalpia, (10) kohézna energia, (11) elektrénovy plyn, (12) hustota stavov,
(13) Fermiho hladina, (14) energeticky pas, (15) valen¢ny pas, (16) vodivostny pas, (17) zakazany pés,
(18) vodic, (19) vlastny polovodi¢, (20) primesovy polovodi¢, (21) fotovodivost’, (22) elektronova
vodivost, (23) dierova vodivost’, (24) izolator.

3. Objasnite: (1) tvorbu i6nov, (2) model kovovej vézby, (3) princip pasovej teorie tuhych latok, (4)
elektricka vodivost’ podla pasovej teorie, (5) preco idnové latky su izolatory.

4. Uvedte: (1) poradie &astic Fe**, Fe’* a Fe podl'a vzrastajuceho polomeru, (2) poradie ¢astic Na*, F~ a
Mg®" podla vzrastajuceho iénového polomeru, (3) poradie ¢astic K, Cs™ a Rb™ podla vzrastajiicej
deformovatelnosti, (4) poradie astic S*°, Se*” a O° podl'a vzrastajicej deformovatelnosti, (5) poradie
tuhych latok C, Sn, Si a Ge podl'a vzrastajucej vodivosti.

5. Znazornite grafom: (1) zavislost mriezkovej energie idnového krystalu od vzdialenosti i6nov, (2)
tvorbu energetickych pasov v tuhej latke.

6. Vymenujte: (1) tri charakteristické znaky idnovej vézby, (2) tri Fajansove pravidla pre ionové
polomery, (3) Styri charakteristické znaky kovovej vizby.
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17 MEDZIMOLEKULOVE INTERAKCIE

17.1. ELEKTRICKE MOMENTY

Elektricky dip6l je konstrukcia zavedena ako dvojica rovnako velkych nesthlasnych
elektrickych nébojov, ¢ < 0 a ¢ > 0, umiestnenych v urcitej vzdialenosti ». Napr. kovalentna
vézba v heteronuklearnej dvojatdémovej molekule predstavuje elektricky dipol (obr. 17.1).

Dipodlovy moment ( ) je vektorova veli¢ina definovana su¢inom naboja |g| v tazisku a vektora
vzdialenosti ¥ medzi taziskami oboch nabojov

h=qr (17.1)
Smer vektora dipélového momentu je dany spojnicou oboch nabojov, smerujucou od zaporného
naboja ku kladnému (obr. 17.1). Jednotkou dipdlového momentu je Cm.

—-q +q —-q +q
o————0 @) )

r 7

Obr. 17.1. Dipol (vlavo) a dipolovy moment (vpravo).

V ststave Sl je pre dip6lovy moment vhodna jednotka aCpm (attocoulomb pikometer). V starSej literatire
sa mozno stretnut’ s jednotkou debye, &itaj ,,debaj*: 1 D= (1/3) 107 Cm = 3,33 aCpm.

Nepolarna molekula ma tazisko kladného a zaporného naboja v jednom bode. Jej dipdlovy
moment je nulovy. Polarna molekula ma taziska kladnych a zapornych nabojov v odlisnych
bodoch. Jej dipdlovy moment je x# = 0. V tab. 17.1 st uvedené hodnoty dipdlovych momentov
niektorych polarnych molekul.

Tabul'ka 17.1
Dipolové momenty niektorych molekl

| Molekula £/107° Cm Molekula £/107° Cm
HCl 3,44 NH; 4,97
HCN 9,77 NF3 0,67
H,0 6.17 PH, 1.83
H,S 3,17 SO, 5,37

Matematicky je dip6lovy moment stustavy nabojov vyjadreny vzt'ahom
=D 4T, (17.2)
k

kde gr su naboje a 7, ich polohové vektory. Vysledny dip6lovy moment molekuly mozno

vyjadrit’ ako vektorovy sucet dvoch prispevkov:
e dipolovych momentov jednotlivych vizieb (orientovanych od atdbmu s vicSou k atomu s
mensou elektronegativitou),
e dipdlovych momentov volnych elektronovych parov (orientovanych od taziska
hybridného atomového orbitalu leziaceho mimo jadra smerom k jadru).
Hodnota dip6lového momentu preto stvisi s priestorovym usporiadanim atémov v molekule,
ktoré takto mozno urcovat alebo overovat'.

Dvojatomové molekuly, ktoré pozostavaji z rovnakych atomov, su nepolarne (napr. Cly). V
pripade dvojatomovej molekuly zlozenej z r6znych atomov dipolovy moment charakterizuje
polaritu vdzby v tejto molekule (napr. ICI).
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Ak ma trojatbmova molekula B-A-B linearny tvar (napr. CO,), dipolové momenty obidvoch
védzieb sa navzajom rusia a vysledny moment je nulovy (obr. 17.2). Naproti tomu pri zalomenej
molekule (napr. H>O, SO,) dava vektorové s¢itanie vysledny dipélovy moment rozny od nuly.

o—
o— o+ - o+ 5+
O— @& —oO
u=0 uz0

Obr. 17.2. Skladanie dip6lovych momentov v molekule AB»:
vlavo — linearna molekula, vpravo — lomeny tvar molekuly.

Stvoratdémovéa molekula ABj §truktary rovinného trojuholnika ma nulovy dipélovy moment (obr.
17.3). Napr. molekula SO; vykazuje vysledny dipélovy moment nulovy, pretoZze ma rovinné
usporiadanie atdmov. Pri pyramidalnej Struktire molekule prislicha nenulovy vysledny dipolovy
moment, napr. v NHz a PHj.

Molekuly NH; a NF; st obe pyramidélne, avSak ich dipolové momenty sa znacne lisia: NH; ma
hodnotu 4,97 aCpm, zatial' co NF;3 len 0,67 aCpm. V molekule NHj3 je smer dipdlového
momentu volného elektronového paru a dipoélovych momentov jednotlivych vézieb sthlasny,
tieto momenty sa skladaji a davaju vysledny (velky) dipoélovy moment molekuly (obr. 17.3).
Naproti tomu smer dipdlovych momentov jednotlivych vizieb v molekule NF; je opacny ako
smer dipolového momentu volného elektronového paru, preto sa tieto prispevky navzajom z
velkej Casti rusia.
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Obr. 17.3. Skladanie dipdlovych momentov v molekule ABj:
a — molekula tvaru trojuholnika, b — pyramidalny tvar NHs, ¢ — pyramidalny tvar NF;.
M je dipolovy moment vol'ného elektronového paru.

Molekuly AB4 maju nulovy dipélovy moment pri tetraedrickej aj Stvorcovej geometrii. Molekuly
AB;C a AB,C, tvaru deformovaného tetraédra (napr. CH;Cl a CH,Cly) st polarne. Pri
molekulach AB,C, Stvorcového tvaru je v pripade frans-formy dipélovy moment nulovy, no v
pripade cis-formy rozny od nuly (obr. 17.4).

Nulovy dipolovy moment molekal ABs (napr. PFs) poukazuje na trigonalne bipyramidalnu
konfiguraciu, pri ktorej sa dipdlové momenty troch vézieb v zakladni, ako aj momenty dvoch
vizieb v osi bipyramidy navzajom ruSia. Ak ma molekula ABs tvar tetragonalnej pyramidy
(napr. IFs), je polarna, lebo nie je kompenzovany dipélovy moment piatej vizby v osi pyramidy.
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Molekuly ABg (napr. SF¢) a trans-AB4C, oktaedrického tvaru su nepolarne, lebo dipdlové
momenty Styroch vézieb v zakladni, ako aj dvoch axialnych vézieb sa navzajom rusia.

&5—
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Obr. 17.4. Skladanie dip6élovych momentov v rovinnej molekule AB,C;:
a — trans forma, b — cis forma.

Elektricky naboj (¢) a dipolovy moment (x) predstavuji prve cleny elektrickych multipolov,
ktoré vyjadruju priestorovi distribuciu elektrického naboja. Dal§imi ¢lenmi st kvadrupolovy
moment, oktupolovy moment, hexadekap6lovy moment atd’.

Elektricky kvadrupélovy moment (Q) vyjadruje rozdelenie naboja v tvare elipsoidu (vretena).
Napr. molekula H, mé ¢ = 0, ¢ = 0, avSak nenulovy kvadrupdlovy moment Q # 0, pretoZe nema
tvar gule. Molekula NH; ma g =0, u#=0a Q#0.

Kvadrupolovy moment méa vo vSeobecnosti 9 zloziek (, ktoré tvoria kartézsky tenzor 2. radu.
Matematicky su zlozky kvadrupélového momentu sustavy nabojov vyjadrené vzt'ahom

0, =(1/2)4, By, ~ 115, (17.3)
k

kde i, j st kartézske siradnice (x, y, z) a index k prebieha cez vSetky ndboje v sustave. Jednotkou
kvadrupélového momentu je Cm®. Jednozna¢ne meratelné su tri zlozky kvadrupdlového momentu (v
smeroch poloosi elipsoidu) a velkost’ kvadrupdlového momentu vyjadruje skalarna veli¢ina Q = (O, +

0O, + 0.)/3.

Elektrostaticky potencidl vyjadruje priestorové rozdelenie ndboja okolo molekuly a v jej vnutri.
Definovany je ako potencialna energia interakcie jednotkového kladného naboja s molekulou v
danom bode priestoru, ¥(r). Vyjadruje sa konturovymi ¢iarami s rovnakou hodnotou potencialu
(obr. 17.5). Informuje nas o kladnych a zapornych Castiach (centrach) v molekule.

Obr. 17.5. Molekulovy elektrostaticky potencial H,O. Vpravo — zaporna hodnota.
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17.2. DRUHY MEDZIMOLEKULOVYCH INTERAKCI{

Medzi molekulami sa uplatiiuje silové posobenie oznacované ako medzimolekulové interakcie.
Medzimolekulové interakcie st interakcie elektrostatickej povahy medzi casticami, ktorych
vlnové funkcie sa malo prekryvaji. Tieto interakcie su slabsie ako sily valen¢né (ktoré davaju
vznik kovalentnym vézbam). Chemicka individualita jednotlivych Castic sa medzimolekulovymi
interakcia nenarusuje.

Castice (zvy&ajne neutralne molekuly) viazané medzimolekulovymi silami st na takej velkej
rovnovaznej vzdialenosti, ze prekryv vilnovych funkcii podsystémov je maly. V samotnych
molekulach je priestorové rozdelenie naboja negulové a da sa vyjadrit postupnostou
elektrickych momentov molekal. Potom medzimolekulové interakcie mozno opisat’ ako
elektrostatické interakcie medzi elektrickymi momentmi molekul.

Van der Waalsove sily st slabé medzimolekulové interakcie medzi elektricky neutralnymi
molekulami. Triedime na coulombické, indukcné a disperzné (obr. 17.6). Interakcie dvoch

nabitych castic (i6nov) v tuhych latkach nezahrmujeme k medzimolekulovym interakciam,
pretoze davaju vznik pevnej i6novej vizby.
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Obr. 17.6. Priklady van der Waalsovych interakcii: a — coulombicka interakcia dvoch dipolov,
b — induk¢na interakcia typu dipdl — dipdl, ¢ — disperzna interakcia dvoch okamzitych dipolov.

Coulombické interakcie st interakcie medzi permanentnymi elektrickymi momentmi castic. Ak
molekula ma permanentné elektrické momenty (naboj — ¢, dipélovy moment — y, kvadrupolovy
moment — 0), potom mozZno rozoznat’ nasledujice typy coulombickych interakeii:

a) interakcie naboj — nadboj (g—¢g). Tieto medziidonové interakcie sa uplatiuji v idnovych
taveninach a v roztokoch.

b) interakcie nadboj — dipdl (g—u). Stretavame sa s nimi napr. pri solvatacii ibnov polarnymi
molekulami.

¢) interakcie naboj — kvadrupdl (¢g—Q). Uplatiuji sa pri solvatacii idnov nepolarnymi
molekulami.

d) interakcie dip6l — dipol (z—g). Ide o orientacné sily, ktorymi sa priblizuja dva dipoly opacne
nabitymi p6lmi.

e) interakcie dipol — kvadrupol (z—Q). Taktiez ide o orientacné sily, ktoré s vSak slabsie nez
predchadzajuce.

f) interakcie kvadrupél — kvadrupdl (Q-Q). Tieto interakcie su velmi slabé (napr. medzi
molekulami dusika).

Ak je pohyb castic neusporiadany (plyn, kvapalina), potom interakéntl energiu treba spriemernit’
cez vSetky orientacie dipdlov, resp. kvadrupdlov. Vysledna teplotna zavislost coulombickej
interakcénej energie od teploty pre prvé Styri typy interakcii v latke pozostavajucej z rovnakého
druhu ¢astic je (W. H. Keeson, 1921)
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kde k je Boltzmanova konStanta. Vysledna interakcia moéze byt pritazliva (E., < 0) alebo
odpudiva (Ecq, > 0).

Indukéné interakcie st interakcie medzi molekulami a nepolarnymi molekulami, v ktorych sa
indukuju dip6lové momenty.

Ak niektoré molekuly maju permanentné elektrické momenty (g, ), ich Gcinkom sa indukuju
dipolové momenty aj v povodne nepoldrnych molekulach. Indukéné interakcie pozostavaju z
prispevkov:

a) interakcia naboj — indukovany dipol (g—p;),

b) interakcia permanentny dipdl — indukovany dipdl (x—pi).

Po spriemerneni cez vSetky orientacie dipolov dostaneme vztah pre energiu indukcénych
interakcii (P. Debye, 1920)

1 Yag® (1) 20
E.=- 4 q4 - él (17.5)
e, ) R dre, ) R

kde & je elektricka polarizovatelnost’ molekuly. Indukéné interakcie st len pritazlivé (Eing < 0) a
pomerne malé. Na rozdiel od coulombickych interakcii indukéné interakcie nezavisia od teploty.

Disperzné interakcie si druhom pritazlivych sil (tzv. Londonove sily), ktoré sa uplatiiujia medzi
molekulami vSetkych latok. Suvisia s ¢iastocnou penetraciou (prienikom) elektronovych obalov
molekul. Ich velkost zavisi najmd od elektrickej polarizovatel'nosti molektl podl'a vztahu (F.
London, 1930)

2 —
1 3a’E
E. =— exc 17.6

@ (47[50] 4R° (17.6)

kde E, . je stredna excitatna energia molekul nahradend ionizacnou energiou Ejqp.

V interpretacii klasickej fyziky sa pdvod disperznych interakcii vysvetluje ako interakcia
okamzitého dipdlového momentu systému A s indukovanym dipélovym momentom systému B a
naopak. Okamzité dipdly vznikaju aj v nepolarnych molekulach v dosledku ustaviéného pohybu
elektronov. Napr. gulovosymetricky atém vodika predstavuje okamzity dipol typu p '« e .
Ked'ze disperzné interakcie zavisia od elektrickej polarizovatel'nosti molekul, potom buda
vyrazne vzrastat’ so zvid¢Sovanim rozmerov atomov alebo molekul, pripadne s odchylkami od
gul'ového tvaru Castic.

Van der Waalsov polomer je empiricky parameter v jednotkach dizky pouzivany k vy&isleniu
geometrie medzimolekulovych kontaktov. Molekuly navzajom viazané van der Waalsovymi
silami (napr. v tuhej faze) st situované na urCitych vzdialenostiach. Analyzou tychto vzdialenosti
sa ziskali ¢iselné hodnoty van der Waalsovych polomerov 74y atobmov.

Napr. v krystalickom jode, tvorenom molekulami I,, je medzijadrova vzdialenost’ I-I rovna 272
pm, ¢o dava hodnotu kovalentného polomeru r(I) = 136 pm. Medzimolekulovy kontakt I...I je
427 pm a poskytuje hodnotu van der waalsovského polomeru 7y gw(I) = 214 pm.

V dobrom priblizeni plati nasledujuci odhad van der waalsovskych polomerov

Fvaw = 7k + 80[pm] (17.7)
Zo znamych hodnét van der waalsovskych polomerov mozno odhadnit medzimolekulové
kontakty.
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17.3. VODIKOVA VAZBA

Vodikova vizba (vizba vodikovym mostikom) je osobitny druh chemickej vézby tvoriaci sa
medzi donorom protonu (A) a akceptorom protéonu (B) prostrednictvom atomu vodika H.
Vodikova vizba sa zvyCajne vyjadruje zapisom A—H...B. Ma tieto vlastnosti.

e Tvoria ju prvky s vysokou hodnotou elektronegativity, teda F, O a Cl, v menSej miere N a
zriedkavo S a P. NajcastejSie sa tvoria vodikové vizby typu O-H...O, O-H...N, N-H...O a
N-H...H.

e Pri vodikovej vdzbe su zaCastnené atomy (A, H, B) situované priblizne na priamke; odchylka
od linearity nepresahuje 5 °. Atom H je zdielany oboma elektronegativnymi partnermi
majucimi vol'né elektronové pary.

e Typicka hodnota energie vodikovej vizby pre systém O-H...O je AE = 30 kJ mol™" (tab.
17.2). Je teda omnoho slabsia neZ energia typickej kovalentnej vizby (Ec_y = 400 kJ mol™).

Tabulka 17.2
Hodnoty energie vodikovej viizby (kJ mol™)

| Druh AE Druh AE
H,0...H;0" 128 H,0...H,0 20
H,0...NH,4" 100 NHs...NH; 10
H,0...0H" 92 NH;...HCl 40
H,0...CI” 52 HCL...HCl 8

Podl’a poctu zcastiujlcich sa Castic vodikova vézbu triedime na vntatromolekulovu (1 Castica) a
medzimolekulovll (2 a viac castic) — obr. 17.7. Vodikova vdzba moéze stabilizovat’ urcity typ
molekulovej alebo krystalovej Struktiry. Uplatiuje sa v tuhom, kvapalnom i plynnom
skupenstve. Vyrazne ovplyviiuje teploty topenia a varu molekulovych hydridov. Déleziti llohu
hra pri interakciach konstituentov biomolekul (napr. DNK).
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Obr. 17.7. Priklady vodikovej vdzby a opis vodikovej vizby metddou molekulovych orbitalov

Tvorbu vodikovej vdzby mozno objasnit’ pomocou metddy molekulovych orbitalov. Atomy A a
B (p-prvky) disponuji valencnymi orbitalmi npx a atom H orbitdlom 1s. Z tychto troch
atomovych orbitalov mozno linearnou kombinaciou utvorit’ tri molekulové orbitaly, ktoré st
trojcentrové (obr. 17.7). Ked'Zze k dispozicii su 4 valencné elektrony, dva molekulové orbitaly
najnizsej symetrie st obsadené elektronovymi parmi. Molekulovy orbital najnizsej energie (1G)
je vdzbovy vzhl'adom na obidve spojnice A—H aj H-B. Molekulovy orbital strednej energie (2c)
je viizbovy vzhPadom na dvojicu A-B a protivizbovy vzhladom na H-B. Preto dizka vizby
A-H bude mensia nez vizby H-B. Molekulovy orbital najvyssej energie (3c) je neobsadeny a
neprispieva k energii vodikovej védzby.
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17.4. VPLYV MEDZIMOLEKULOVYCH INTERAKCIi NA SKUPENSKE PREMENY

Medzimolekulové interakcie st zodpovedné za agregatovy (skupensky) stav latok. Vyrazne
ovplyviiuji skupenské premeny, najmé teploty topenia a varu latok, ako aj entalpie fazovych
premien (entalpiu topenia, vyparnt entalpiu, entalpiu varu, atomizacnu entalpiu a pod.).

Tuhé latky s atdbmovou Struktirou (diamant — ~C, oxid kremicity — SiO,, oxid hlinity — Al,O3)
majui vel'mi vysokeé teploty topenia, ktoré si podmienené Stiepenim vel'mi pevnych kovalentnych
vizieb. Napr. v diamante je energia vizby E(C—C) = 341 kJ mol™ a teplota topenia je &= 3550
°C.

Tuhé i6nové zluceniny (i6nové krystaly) maja spravidla vysoké hodnoty teploty topenia (vyse
400 °C). Je to sposobené velkou energiou ionovej vizby (velkou mriezkovou entalpiou). Této
energia rastie s nabojom castic a s poklesom ich rovnovaznej medzijadrovej vzdialenosti. Napr.
teploty topenia idnovych latok NaCl, KCl, MgO a CaO (vSetko su to Strukturne typy NaCl) je &
=801, 768, 2820 a 2620 °C.

Pri kovoch je situdcia zlozitd v tom, ze kovy vykazuji vel'mi Siroky interval teplot topenia.
Niektoré kovy su uz za laboratornej teploty, alebo tesne nad nou, kvapalinami (ortut’, francium,
cézium, galium), iné¢ maju vel'mi vysoké teploty topenia (volfram).

Latky zlozené z nepolarnych molekil (alebo iba z atbmov) vykazuju najslabsie sudrzné sily — iba
disperzné sily, a preto maji najmensie teploty topenia a varu (st najprchavejsie). Napr. teploty
topenia vzacnych plynov He, Ne, Ar, Kr, Xe a Rn rasta v rade 7¢= 3, 25, 84, 116, 161 a202 K a
teploty varu v rade T, = 4, 27, 87, 120, 165 a 211 K. Tento vzrast je podmieneny zvic¢Sovanim
hodnoty polarizovatelnosti uvedenych atomov. Aj iné nepolarne latky, ako su O, a N, maju
vel'mi nizke teploty topenia/varu: 54/90 a 63/77 K, pretoze davaju iba coulombické interakcie
typu kvadrupdl-kvadrupol. So zvdcSovanim hmotnosti ¢astic a so znizovanim ich sumernosti
rastie ich polarizovatelnost. V rade F,, Cl,, Bry, I, a At, vzrastaju teploty topenia/varu
nasledovne: 54/85, 172/239(plyn), 266/334(kvapalina), 387(tuha latka)/456 a 575/650 K.
Tetrafosfor — P4 a cyklooktasira — Sg su za laboratornej teploty tuhé latky: Ty Ty, = 317/357 resp.
392/718 K.

Aj ked je molekula navonok nepolarna, ucinky polarnych vidzieb sa premietnu to
medzimolekulovych interakcii, o sa prejavi zvySenim teploty topenia. Napr. teplota varu CO; je
Ty, = 194 K (tuhy CO; za atmosferického tlaku sublimuje do plynnej fazy). Metan — CH4 ma
teplotu varu 7, = 112 K, ktora je omnoho vicsia nez pre hmotnost’ou porovnatel'ny neon, 7, = 25
K.

Pri latkach tvorenych molekulami s permanentnym dip6lovym momentom sa prejavuje mensia
prchavost” vzhl'adom k hmotnostou porovnatelnym nepolarnym molekulam. Uplatiuju sa tu
coulombické interakcie orientatnej povahy a indukéné interakcie. V rade HCI, H,S a PH; st
teploty topenia/varu 159/188, 188/213 a 139/185 K pri¢om dipolové momenty st 3.4, 3,2 a 1,8
aCpm.

Najvyraznejsie ovplyvnenie prchavosti latok je spdsobené asociaciou molekul prostrednictvom
vodikovych vézieb (obr. 17.8). V rade hydridov HCI, HBr a HI teploty topenia/varu pravidelne
stipaju, teda klesa ich prchavost’ (7¢7, = 159/188, 186/206, 222/238 K). Dalo by sa teda
oCakavat, ze na zacCiatku tohto radu bude stat’ HF. V tejto latke je vSak energia vodikovej vizby
vel'mi vel'ka, a preto vykazuje nie najvicsiu, ale naopak, najmensiu prchavost: T¢T, = 190/293
K. Obdobne je tomu v rade hydridov H,S, H,Se a H,Te, priCom anomalne vysoku teplotu
topenia/varu prejavuje H,O v dosledku silnych vodikovych vézieb. Metan — CH4 vodikové vazby
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netvori, a preto je jeho teplota varu vzhl'adom k silanu — SiH, reguldrne zmensena: T, = 112 resp.
161 K. Teplota topenia vSak nevykazuje regularny trend (77 = 91 resp. 88 K), ¢o pravdepodobne
suvisi s viac¢Sou polaritou vizieb C—H v porovnani s Si—H v navonok nepolarnych molekulach.

400 400
HA o H,A
350 | sk
x 3001 x 300
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2 3 4 5
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Obr. 17.8. Teploty topenia a teploty varu molekulovych hydridov typu HA a H,A.

Kontrolné otazky:

1. Zopakujte si pojmy: (1) teplota topenia, (2) teplota varu, (3) entalpia fazovej premeny, (4) id6nova
vizba, (5) vodikova vizba, (6) efektivny naboj, (7) molekulovy orbital.

2. Definujete pojmy: (1) dipol, (2) dipolovy moment, (3) dipdlovy moment kovalentnej vizby, (4)
dip6lovy moment volného elektrénového paru, (5) elektricky kvadrupdlovy moment, (6) elektrostaticky
potencial, (7) medzimolekulové interakcie, (8) van der Waalsov polomer, (9) vodikova vizba.

3. Uved'te: vztah definujuci dipolovy moment, (2) ¢i je dipélovy moment nenulovy pre molekuly CO,,
SOz, HzO, NH3, BH3, NF3, SO3, CH4, CH}CI, PCls, PC130, SF6, CiS-[PtClz(NH3)2], trans—[PtClz(NH3)2],
pricom zohladnite tvar molekuly podl'a teérie VSEPR a pritomnost’ vol'nych elektrénovych parov, (3)
jednotku dipolového momentu, (4) druhy van der Waalsovych sil, (5) ako sa meni teplota varu hydridov
H,O0, H,S, H,Se a H,Te, (6) ako sa meni teplota topenia hydridov HF, HCI, HBr a HI, (7) ktoré atomy sa
zucastiuju vodikovej vizby.

4. Odovodnite: (1) rozdiel v hodnotach dipolového momentu NH; a NF;, (2) ¢i coulombické interakcie
zavisia od teploty, (3) ¢i indukéné interakcie zavisia od teploty.

5. Charakterizujte: (1) coulombické interakcie, (2) indukéné interakcie, (3) disperzné interakcie, (4)
zmenu teploty topenia nepolarnych latok so zvac¢Sovanim ich molovej hmotnosti, (5) ovplyvnenie teploty
topenia molekulovych hydridov vodikovymi vézbami.
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18 ELEKTRICKE A MAGNETICKE VLASTNOSTI LATOK
18.1. ELEKTRICKE VLASTNOSTI LATOK

Dielektrikum je latka, ktord nevedie elektricky prud. Dielektrika charakterizujeme tymito
veli¢inami:

a) permitivitou, &

b) polarizovatel'nostou, ¢;

¢) molovou polarizaciou, P,.

Permitivita prostredia (latky), & je veliCina charakterizujica interakciu nabojov v dielektriku.
Dva bodové naboje ¢; a g, ktoré sa nachadzajt v dielektriku vo vzdialenosti r,, pdsobia na seba
silou F' danou Coulombovym zdakonom

F=-10%_ (18.1)

4rer;,

kde v menovateli vystupuje permitivita ¢ Relativna permitivita & sa vztahuje na permitivitu
vakua &, a teda je bezrozmernou veli¢inou

&=898 (18.2)
Permitivita vikua je univerzalna fyzikalna konstanta, g = 8,854.10""% A kg™' m™ s*. Hodnoty &
plynov st okolo 1, pri kvapalinach sa hodnoty & menia v rozmedzi 1 — 120 a pri tuhych latkach
ma & hodnotu niekol’kych jednotiek. (Hodnotu & mozno stanovit’ ako pomer kapacity doskového
kondenzatora, medzi ktorého doskami sa nachadza prislusna latka, a kapacity toho istého
kondenzatora vo vakuu.)

Vplyv prostredia na coulombovska silu mozno objasnit’” zmenou jeho elektrického stavu vo
vonkajSom elektrickom poli. Tato zmena spociva v posune elektronov vo vnitri molekil smerom
ku kladne nabitému polu. Tym sa oddeli v molekulach tazisko kladného a zaporného naboja a
vznika indukovany dipol (obr. 18.1).

® Eh

Y Y
> >

P 1

U 4| cl %]

Obr. 18.1. Spravanie sa molekul v elektrickom poli:
vlavo — vznik indukovaného dip6lu, vpravo — orientacia polarnej molekuly.

Indukovany dip6lovy moment p; je dipdlovy moment molekuly vyvolany u¢inkom elektrického
pola o intenzite £

pi=aFE (18.3)
Koeficient umernosti « sa nazyva elektrickd polarizovatelnost molekuly. Velkost' elektrickej
polarizovatelnosti « vyjadruje deformovatelnost’ elektronového obalu molekuly vplyvom
elektrického pol'a. Podmienend je pevnostou vizby elektronov v elektronovom obale molekuly,
a teda zavisi od molekulovej Struktary. V uvedenom zépise je « skaldrna (izotropna) veliCina. V

krystaloch plati vSeobecnejsi zapis p, = a-E priCom « je kartézskym tenzorom 2. poriadku (ma
9 zloziek).
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Podl’a spravania o dielektrika triedime na:.
e linearne dielektrika, v ktorych « je konStanta nezavisla od intenzity elektrického pola;
o nelinearne dielektrikd, pri ktorych « je funkciou intenzity elektrického pola, a = f(F).

Polarizacia dielektrika oznacuje dva deje prebiehajtiice v polarnych molekulach umiestnenych do
elektrického pola (obr. 18.1):

e proces vzniku indukovanych dip6lov, P;;

e proces orientacie dipolov do smeru pol’a, P,
Polarizacia dielektrika sposobuje zoslabenie vyslednej intenzity elektrického pol'a £ vzhl'adom
na intenzitu £, aka by bola vo vakuu, a to v pomere Ey/E = &.

Molova polarizicia, Pn, je veliina, ktord kvantitativne vyjadruje polarizaciu molekul v

elektrickom poli. Tato veli¢ina sa da vyjadrit’ prostrednictvom relativnej permitivity & (tzv.
Clausiova-Mosottiho rovnica)

e—-1M

Pm — I I

e+2 p

(18.4)

kde M, je molova hmotnost’ (kg mol™') a p — hustota (kg m™) daného dielektrika. Jednotkou
molovej polarizacie je m® mol™. MoZno ju interpretovat’ ako vlastny objem molekual v 1 mol
daného dielektrika (Co dobre sthlasi v pripade nepolarnych molekul).

Molova polarizacia v sebe zahtia indukovanu polarizaciu Pj, ktora nastava posunom elektronov
v molekulach vplyvom elektrického pola, a orientacnu polarizaciu P,, spdsobentl orientaciou
permanentnych dipolov v elektrickom poli. Indukovana polarizacia nezavisi od teploty, no
orientacna polarizacia zavisi, lebo orientacny efekt je ruSeny neusporiadanym pohybom molekl
tym viac, ¢im je teplota vyssia. Prispevky obidvoch tychto zloziek k molovej polarizacii mozno
vyjadrit’ vztahom

2
Po=Pit Py= Al gy B (18.5)
3¢, 3kT

kde Na je Avogadrova konStanta, £ — Boltzmannova konStanta a 7 — termodynamicka teplota.
Tento vzt'ah mozno skratene vyjadrit’ v tvare

Pn=P+BIT (18.6)
kde pre konstanty P; a B plati:

Pi:NAOJ:SE() (187)

B=N\%/9¢ (18.8)

Ak zistime Py, pri réznych teplotich, mozno z grafu Py, vs T uréit’ dipélovy moment molekuly
(obr. 18.2). Napr. benzén a oxid uhli¢ity maju nulovy dipdlovy moment a prislichaji im
priamky s nulovou smernicou. Naproti tomu HCI, NH; a H,O maju dipélovy moment rézny od
nuly (st to polarne latky) a patria im priamky so stupajucou smernicou v uvedenom grafe.

P

m
polarna latka

nepolarna latka

1T

Obr. 18.2. Zavislost molovej polarizacie od inverznej teploty.
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18.2. DRUHY ELEKTRICKYCH MATERIALOV

Elektrostrikcia je deforméacia Struktury latky wcinkom elektrického pola. Elektrostrikciu
prejavuju vsetky tuhé dielektrika (krystaly).

V tuhych latkach permanentné dipélové momenty jednotlivych skupin atdémov alebo molekul,
tvoriacich zakladnu bunku, sa usiluju orientovat’ urcitym spésobom. Sposobuju tak existenciu
spontannej polarizacie P, dielektrika.

Pyroelektricky efekt je zavislost’ spontannej polarizacie od teploty. Tento efekt prejavuje pocetna
skupina latok, ktoru ¢lenime na pyroelektrika, feroelektrika a antiferoelektrika (tab. 18.1).

Tabulka 18.1

Typy dielektrik
| Typ Vlastnost’ |
Dielektrika elektrostrikcia
— pyroelektrika stala orientacia dipdlov
— feroelektrika paralelnd orientécia dipolov
— antiferoelektrika antiparalelnd orientacia dipdlov

Pyroelektrika su linearne dielektrikd vyznacujlice sa spontannou polarizaciou (obr. 18.3a). V
pyroelektriku su dipolové momenty vSetkych zikladnych buniek orientované suhlasne a
nemozno ich preorientovat’ t¢inkom vonkajSieho elektrického pol'a. Spontanna polarizacia
pyroelektrik existuje pri vSetkych teplotach (az do teploty rozkladu krystalu), hoci sa s teplotou
meni. K pyroelektrikdm patria napr. Li,SO4-H,0, sacharéza — C;,H»,0,;, vinan draselny —
K2C4H406'1/2 HQO a iné.

Feroelektriké st nelinearne dielektrika schopné nachadzat’ sa v dvoch (viacerych) orientovanych
elektrickych stavoch. Ut¢inkom vonkajsieho elektrického pola moZno vektor spontannej
polarizacie preorientovat. Prikladom feroelektrik st KH,PO4, (NH4),SOs, NaNO,, BaTiOs,
LiNbOs, SbSi, BaNiF4 a iné. Bez ucinku vonkajSieho elektrického pola je feroelektrikum
rozloZené na domény.

| | f —,. | e | —» — | - |

? . — — — - —_— -

* [ P - — — —_— — | - J——
a b c d

Obr. 18.3. Dielektrika so spontannou polarizaciou: a — pyroelektrikum, b — feroelektrikum
rozlozené na domény pri E =0, ¢ — feroelektrikum pri £ # 0, d — antiferoelektrikum.

Elektricka doména je Cast’ krystalu s paralelnou orientaciou dipolovych momentov jej zloziek
(zdkladnych buniek). Velkost a tvar domény mozu byt rozne. Doména (d) sa vyznacuje uréitym
vektorom polarizacie (obr. 18.3b)

F =2k, (18.9)

ktory je suctom dipolovych momentov jej zloziek. Krystal ako celok sa usiluje nadobudnut’ ¢o

v

Dosiahne sa to ¢iasto¢nou kompenzaciou ndhodne orientovanych vektorov polarizacie domén,
takze plati
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P=> P =~0 (18.10)
d

Utinkom dostato¢ne intenzivneho vonkajsicho elektrického pola mozno vyvolat paralelna
orientaciu vektorov polarizacie vSetkych domén (obr. 18.3c), takze vysledny vektor polarizacie

krystalu je P=P__. Spontinna polarizicia feroelektrika existuje iba v uréitom teplotnom

intervale (obr. 18.4) v tzv. feroelektrickej faze. Spontanna polarizacia typickych feroelektrik
vymizne pri Curieho teplote T (spojito alebo skokom), ked feroelektrickd faza prejde na tzv.
paraelektricku fazu.

paraelektricka
faza

feroelektricka
faza

Obr. 18.4. Teplotna zavislost’ polarizacie feroelektrik.

Feroelektrika sa v niektorej literatire nazyvaji aj ako seignetoelektrika. Nazov je odvodeny od
Seignettovej soli (tetrahydrat vinanu sodno-draselného, KNa(C4H4O¢).4H,0), pri ktorej sa
feroelektrické spravanie prvykrat intenzivne Studovalo. Feroelektrické vlastnosti krystalov maju
zna¢né technické vyuzitie, najma v elektronike.

Antiferoelektrikd (antiseignetoelektrika) su nelinedrne dielektrikd antiparalelnou orientaciou
dipolov v susednych zakladnych bunkéch (obr. 18.3d). Prikladom antiferoelektrik st NH4H,PO4,
RbNO;, Cu(HCOO),.4H,0 a i.

18.3. MAGNETICKE VLASTNOSTI LATOK

Zakladnou veli¢inou v magnetizme je magneticky tok @. Predstavujeme si ho ako sustavu
(pole) silociar schopnych konat’ magneticku pracu. Magneticky tok vychadza zo severného polu
(N) magnetu a vchadza do jeho juzného polu (S).

Magnetick4 indukcia B je intenzitna veli¢ina definovana ako magneticky tok cez jednotkovi
plochu S, teda

599
ds
Je to vektorova veli¢ina, ktorej zakladnou jednotkou je tesla, T=kgs > A~

(18.11)

NositeI'mi magnetickych vlastnosti latok na mikroskopickej trovni su pohybujuce sa naboje
(elektrony). Pohyb nabitej Castice vytvara magneticky moment (magneticky dipol), i, ktory je

definovany ako sucin intenzity uzavretého pradu / a plochy S nim obtekane;j
m=1-S (18.12)

(Smer vektora S je dany obehom pridu v kladnom smere, t.j. proti hodinovym rucickam.)
Jednotkou magnetického momentu je J T~'. Magneticky moment je vektorova veli¢ina a vo
vnutri mikrocastice (atdmu, i6nu, molekuly) sa skladd z prispevkov jednotlivych konstituentov
(elektronov). Sparené elektrony sa skladaju na nulovy magneticky moment, takze vysledny
magneticky moment m, mikroCastice reprezentuje prispevok iba od nesparenych elektronov (od
nekompenzovaného orbitalneho a spinového momentu hybnosti).
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Magneticky moment latky je vektorovym suctom magnetickych momentov jednotlivych
mikrocastic

M=y i, (18.13)
Magnetizacia je definovana ako magneticky moment latky vztiahnuty na jednotku mnozstva
latky. RozliSujeme:

e objemovii magnetiziciu, M =7 /V (jednotkouje J T™' m™);

e hmotnostni magnetizaciu, M ,=mlm= M/ p (jednotkou je J T~ kg™);

e molovi magnetizaciu, Mm =m/n= Mp M, =M -M_/ p (jednotkou je J T mol™);
kde M; — molova hmotnost’, p — hustota latky.

Magnetoaktivna latka, interaguje s magnetickym pol'om a dava s nim interak¢nua energiu

E,=-B-m, [J] (18.14)
alebo vo vyjadreni na jednotku latkového mnozstva
E,=—-B-M_, [Jmol] (18.15)

Podla toho mozno magneticky moment definovat’ aj prostrednictvom derivacie energie podla
magnetickej indukcie, teda
m= —E (18.16)
dB

Magneticky moment je teda zdporne vzata zmena energie sustavy pri zmene magnetickej
indukcie.

Magnetické vlastnosti latok charakterizujeme tymito veli¢inami:
a) permeabilitou, 4;

b) magnetickou susceptibilitou, y;

¢) magnetizaciou M .

Zakladné charakteristiky magnetizmu uvadza tab. 18.2 a porovnava ich s elektrickymi
vlastnost’ami.

Tabul’ka 18.2
Porovnanie magnetickych a elektrickych velic¢in

| Magnetické veliCiny Elektrické veliCiny
magneticky moment dipélovy moment
m=1-S p=q-7
magnetizacia linearneho magnetika polarizacia linearneho dielektrika
M = y-H, H - intenzita magnetického pola ~ P=a-E, E — intenzita elektrického pol'a
relativna permeabilita * relativna permitivita
e=pu=1+y &=éd&
molova susceptibilita molova polarizacia
M e -1 M
Ko = =1 — Fo=— y
p &+2 p
Zm:}(dia+}(para Pn=Pi+P,
diamagneticka susceptibilita indukovana polarizécia
Hdia P;=Npa/3&
paramagneticka susceptibilita orientacnd polarizacia
Fpara = HoNaLlesi13kT Py = Nt /9€okT

% Permeabilita vakua s =4m-107 JAZ m™"; 1y & ¢ = 1.
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Zakladnym javom v magnetizme je usporiadanie magnetickych momentov castic: v
magnetickom poli sa magnetické momenty Castic orientuju tak, aby sa zarovnali do smeru
magnetického pola. Pri tomto zarovnani sa uvolni maximalna interak¢na energia (skalarny stcin

B-M je najvacsi, ked su vektory kolinearne). V dostatotne silnom magnetickom poli sa
dosiahne maximalne zarovnanie magnetickych momentov Castic a tak magnetizacia dosiahne
maximalnu (satura¢n) hodnotu Mg,. Proti usporiadaniu magnetickych momentov posobi tepelny
pohyb — pri nenulovej teplote je latka pod neustdlym uc¢inkom neusporiadaného tepelného
pohybu. Magnetiza¢na krivka M vs. B teda zavisi od teploty (obr. 18.5).

M Msat
e
/ Tz —
/ T3
/
/
/
/ —
I
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/ -
=
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Obr. 18.5. Typické magnetizacné krivky pri r6znych teplotach
a vyznacenie oblasti linearneho magnetika.

Magnetickd susceptibilita (magneticka vnimavost), y, je definovana ako zmena magnetizacie pri
zmene magnetického pola (teda ako magnetizacna rychlost’)

dm dMm

— — 18.17

a7 "B (18.17)
Rozlisujeme:

e objemovu susceptibilitu, y (bezrozmerna veli¢ina);

* hmotnostnt susceptibilitu, ¥, = y/p (jednotkou je m’ kg™);

e molovu susceptibilitu, 7, =y, -M = y-M,/p (jednotkou je m’ mol ™).
Podrla spravania susceptibility v magnetickom poli rozliSujeme:

¢ linearne magnetikd, pri ktorych y nezavisi od magnetického pol'a, teda M = y H;

¢ nelinearne magnetika, pri ktorych je y zavisla od velkosti pola.
Typickd magnetizacnd krivka mé oblast’ linedrneho magnetického spravania (pri malych
magnetickych poliach, spravidla do B=1T).

18.4. DRUHY MAGNETICKYCH MATERIALOV

Latky moZzno podla ich spravania sa v nehomogénnom magnetickom poli (obr. 18.6)
klasifikovat’ na dve zakladné skupiny (M. Faraday, 1845):
a) diamagnetické latky (diamagnetikd), ktoré sa usiluju presunut’ sa do miest nizSej intenzity
magnetického pol'a (z pola su vytlacané). Susceptibilita diamagnetickych latok, y4ia, je zaporna,
nezavisla od teploty a nezavisla od intenzity magnetického pola. Teda pre magnetizaciu plati

M = —|yia-H (18.18)
b) paramagnetické latky (paramagnetika), ktoré sa usiluju presuntt’ sa do oblasti vysSej intenzity
magnetického pola (do pol'a st vtahované). Ich susceptibilita, jyparn, je kladnd, tiez nezavisla od
intenzity pola, ale zavisla od teploty.
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Pohybom elektronov vytvaraji sa v mikrocastici (atome, idne, molekule) magnetické polia, ktoré sa
superpoziciou vzajomne rusia. Ak sa vSak Castica nachadza vo vonkajSom magnetickom poli, zmeni sa
pohyb elektronov (elektrony konaji precesné pohyby, Cize sa stavaju zotrvacnikmi), a tym sa indukuje
magneticky moment orientovany proti smeru vonkajsieho pola. (Smer indukovaného momentu vyplyva z
Lencovho pravidla magnetizmu). Tento dej je pricinou diamagnetizmu latok, ktory je teda vSeobecnou
vlastnostou vSetkych latok. Registrovat' ho mozno vtedy, ked’ castice maju vysledny magneticky moment
rovny nule. KedZze elektromagnetickd indukcia nie je ovplyviiovanad tepelnym pohybom castic,
susceptibilita diamagnetickych latok nezavisi od teploty. Ak elektronovy oblak ¢astice vykazuje nenulovy
moment hybnosti, stava sa Castica magnetickym dip6lom, ktory sa usiluje orientovat’ sa vo vonkajSom
magnetickom poli v jeho smere. Tym je spdsobeny paramagnetizmus latok. Proti orientacii magnetickych
dipolov posobi tepelny pohyb molektl, a preto susceptibilita paramagnetickych latok je nepriamo imerna
termodynamickej teplote 7.

7 7 7 s
N -y -~ -~
s IS s s
N s Ny s
N/ IS N 2
o N v 7 o
N T 077 R IS
s oS oS i

0| T O| T

Xdia = CONSt.

Obr. 18.6. Spravanie sa latok v magnetickom poli:
vlavo — diamagnetikum, vpravo — paramagnetikum.

Paramagnetickd susceptibilita jpa je namerand molova susceptibilita latky m, opravena
odc¢itanim molovej susceptibility yq4ia podmienenej diamagnetizmom latky

Apara = ¥m — Xdia (18 19)
Curieov zadkon (P. Curie, 1895) vyjadruje teplotnu zavislost magnetickej susceptibility
paramagnetickych latok v tvare hyperboly

C

Hpara = 7 (18.20)
kde C je Curieova konstanta. Teplotnu zavislost' susceptibility lepSie vystihuje vSeobecnejsi
Curieov-Weissov zakon

C

7-0
kde naviac vystupuje Weissova konstanta @ (mdze mat’ zdporné aj kladné hodnoty). Konstanty
C a O sa empiricky urcuju z grafov linedrnej zavislosti 1/ym vs T (obr. 18.7), pretoze vtedy
mame rovnicu priamky

1 _e.r (18.22)
Zpara ¢ C

Xpara = (18.21)

Curieova konStanta pre pripad molovej susceptibility jednojadrového komplexu (Curieho
paramagnetu) sa podla teoretického rozboru da rozpisat’ nasledovne

2
&% 22S(S+1) (18.23)

kde g je spektroskopicky rozlisovaci faktor (g-faktor) blizky k hodnote 2.
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Obr. 18.7. Curieov-Weissov zakon pre paramagnetické latky:
a — pri zapornej, b — kladnej hodnote konstanty ® .

Efektivny magneticky moment . je zavedeny prostrednictvom molovej susceptibility
nasledovne

Xpara = /UONA/Ueff2/3kT (1 824)
kde N, je Avogadrova konStanta, £ — Boltzmanova konStanta a 7' — termodynamicka teplota.

Potom plati

Her =3k 1Ny s - T =198t Hpura - T (18.25)
Zvycajne sa vyjadruje v nasobkoch Bohrovho magnetonu x, =eh/2m, = 927410 3T,

Efektivny magneticky moment Curieho paramagnetu, vyjadreny v jednotkdch Bohrovho
magnetonu, je

Hert 1 = g [S(S + 1] (18.26)
Ak k magnetickému momentu prispieva jedine elektréonovy spin (prispevok orbitalneho
momentu hybnosti je nulovy) potom je hodnota g = 2,0. Hodnota efektivneho magnetického
momentu slizi na pohodIné stanovenie poctu nesparenych elektronov v paramagnetickej Castici
(tab. 18.3, obr. 18.8).

Tabulka 18.3
Hodnoty efektivneho magnetického momentu pre r6zny pocet nesparenych elektronov N

[N 1 2 3 4 5 6 7
S 12 1 3/2 2 5/2 3 712
JS(S+1) 372 J8/2 J15/2 V2412 V3572 J48/2 J63/2
Lettl 1 1,73 2,83 3,87 4,90 5,92 6,93 7,94
.1 ©>0
i% //g);,(; KT

24/
,‘ 7tkT
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Obr. 18.8. Teplotna zavislost’ efektivneho magnetického momentu pre paramagnetikum S = 1
a vztah k teplotnej populacii energetickych hladin.
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Priklad: Stanovenie poctu nesparenych elektronov v komplexe. Meranim magnetickej susceptibility pri
teplote 7= 293,5 K pre FeSO,4.7H,0 sa zistila hodnota hmotnostnej susceptibility y, = 547,16-10° m’
kg™'. Pomocou molovej hmotnosti M, = 0,2780 kg mol ™' sa prepoéita na molovii susceptibilitu y, = KoM,
= 152,11:10° m’ mol™". V chemickych tabulkach, resp. v magnetochemickej literature, sa najdu
nasledovné udaje o prispevkoch (inkrementoch) k diamagnetickej susceptibilite (v jednotkach 107> m?
mol"): —163 od i6nu Fe**, =37 od atomu H, —60 od atému O vo vode a —503 od skupiny SO,*". Z nich sa
zloZi korekcia na diamagnetizmus, yg, = —1,60-10° m® mol™". Potom hodnota molovej paramagnetickej
susceptibility je Fpara = ¥m — Xdia = 153,71-10° m’ mol™'. Nakoniec sa vypoéita efektivny magneticky
moment g/ ftg = 798 ( ;(pa,a'T)”z = 5,36. Takato hodnota ukazuje, Ze komplex [Fe(HzO)6]2+ ma spin S =2
(4 nesparené elektrony) a teda je vysokospinovy. Vyssia hodnota efektivneho magnetického momentu
vzhladom k “Ciste-spinovej” hodnote 4,90 up ukazuje na hodnotu g > 2, Co suvisi aj s prispevkom
orbitalneho momentu hybnosti k paramagnetizmu.

Paramagneticke latky su:

e  molekulové radikaly, napr. O,, NO, NO,, ClO, a pod.;

e zluceniny prechodnych prvkov majtcich nesparené elektrony na (n—1)d orbitaloch, napr.
FCSO4'7H20 a [Ni(NH3)6]C12;

e zlu¢eniny lantanoidov alebo aktinoidov majucich nesparené elektrony na (n—2)f orbitaloch,
napr. Gdz(SO4)3'8H20.

V tab. 18.4 je uvedeny prehlad zakladnych typov magnetickych vlastnosti a ich hlavnych
charakteristik.

Tabulka 18.4
Druhy magnetickych materialov

Druh Susceptibilita Zavislost’ od pola Pricina/povod

Ko’ kgt
Diamagnetikum -1.1078 nezavisi pohyb elektronov
Paramagnetikum 10%-107 nezavisi moment hybnosti
Feromagnetikum 10*-1072 zavisi paralelna oriantacia spinov
Antiferomagnetikum 107 - 107° moze zavisiet’ antiparalelna orientacia spinov
Ferimagnetikum 107-107° zavisi neuplna kompenzacia spinov

Feromagnetika su latky s usporiadanymi magnetickymi momentmi. Usporiadanie magnetickych
momentov sa vztahuje na maly objem (107® az 107 cm’) — magnetickii doménu. V tychto
doménach st vektory magnetizacie maximalne usporiadané, avSak domény s rozlozené
nahodne, takZe celkovd magnetizacia tuhej latky je nulova. VonkajSie magnetické pole
usmernuje domény tak, ze ich vektory magnetizacie sa orientuji do smeru pola. Typickymi
feromagnetikami st niektoré prechodné kovy (Fe, Co, Ni) a lantanoidy (Gd). Magnetizacia
feromagnetik vymizne pri urcitej teplote 7c¢ (Curieova teplota), ked feromagnetickd faza
prechadza na zvycajna paramagnetickt fazu (obr. 18.8).
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Obr. 18.8. Teplotna zavislost’ magnetizacie a susceptibility feromagnetik:
a — feromagneticka faza, b — paramagneticka faza.
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NajdolezitejSou vlastnostou feromagnetik je magnetickd hysterézia (obr. 18.9): magnetizatna
krivka pri poklese pola sleduje int cestu ako mala pri naraste pol'a; pri nulovom poli pretrvava
remanentd magnetizacia M,. Tento jav umoziuje zaznam informacii na magnetické média
(pasky, disky).

Obr. 18.9. Ukazka magnetickej hysterézie.

Antiferomagnetikd su latky s Cciastocne alebo uplne skompenzovanymi magnetickymi
momentmi.  Susceptibilita antiferomagnetik je radovo zhodnd so susceptibilitou
paramagnetickych latok, no moze zavisiet od intenzity magnetického pola (nelinearne
magnetikum).  Antiferomagnetické latky vykazuji charakteristicki teplotni zavislost’
susceptibilitu, ktora pri istej teplote (tzv. Neelovej teplote Tx) dosahuje maximum (obr. 18.10).
Prikladom antiferomagnetik st Cr, Mn, MnO, MnS, NiO a MnF,.

V4

\j

0 TN T TN T

Obr. 18.10. Teplotna zavislost’ susceptibility antiferomagnetik:
a — antiferomagneticka faza, b — paramagneticka faza.

Ferimagnetikd maju Ciastocne skompenzované magnetické momenty Struktirnych jednotiek. Ich
krystalova Struktara je tvorend dvoma podmriezkami, ktorych vysledné magnetické momenty
maju réznu velkost. Pri antiparalelnej orientdcii spinov podmriezok zostdva urcity netplne
skompenzovany magneticky moment. Ferimagnetikd prejavuju podobnu teplotni zavislost
susceptibility ako feromagnetika a aj zloziti zavislost’ susceptibility od intenzity pol'a. Prikladom
ferimagnetik si Fe;04 a oxidy M"0.Fe,O5 pre M = Mg, Mn, Co a Ni (tzv. ferity).

Existuje mnozstvo d’alSich druhov magnetickych materidlov, v ktorych st magnetické momenty
usporiadané inym (nekolinedrnym) spdsobom, napr. v tvare Spiraly (speromagnetika, asperomagnetika,
sperimagnetikd a iné). Novou kategériou magnetickych materidlov s magnety na baze molekul (tzv.
»molecule-based magnets, single-molecule magnets, single-chain magnets, nanomagnets*), ktoré su
predmetom intenzivneho badania (obr. 18.11). Jednomolekulovy magnet (angl. ,,single-molecule
magnet®) prejavuje magnetické usporiadanie nie vd’aka existencii magnetickej domény, ale v dosledku
magnetickej anizotropie (rdznej propagacie magnetizacie v roznych smeroch).
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1 X

Obr. 18.11. Struktura osemjadrového komplexu Fe™ (S = 10), ktory je ,,single-molecule magnet*.

Kontrolné otazky

1. Zopakujte si pojmy: (1) Coulombov zakon vo vakuu, (2) vysokospinovy komplex, (3) nizkospinovy
komplex, (4) sila ligandového pola.

2. Definujte pojmy: (1) dielektrikum, (2) permitivita, (3) elektrickd polarizovatelnost, (4) molova
polarizacia, (5) linearne dielektrikum, (6) nelinedrne dielektrikum, (7) indukovand polarizacia, (8)
orientand polarizacia, (9) elektrostrikcia, (10) pyroelektricky efekt, (11) pyroelektrikum, (12)
feroelektrikum, (13) antiferoelektrikum, (14) spontanna polarizacia, (15) elektrickd doména, (16)
magneticka indukcia, (17) magneticky moment, (18) magnetizacia, (19) magneticka susceptibilita, (20)
linedrne magnetikum, (21) nelinedrne magnetikum, (22) diamagneticka latka, (23) paramagneticka latka,
(24) diamagnetikum, (25) paramagnetikum, (26) feromagnetikum, (27) antiferomagnetikum, (28)
magnetickd hysterézia.

3. Uvedte vztah pre: (1) Coulombov zdkon v prostredi, (2) relativnu permitivitu, (3) indukovany
dipélovy moment v zavislosti od intenzity elektrického pola, (4) zlozky molovej polarizacie, (5)
magneticky moment, (6) magneticku susceptibilitu, (7) efektivny magneticky moment, (8) Curieov zakon,
(9) Curieov-Weissov zakon, (10) efektivny magneticky moment pomocou spinového ¢isla.

4. Objasnite: (1) vznik indukovaného dipolu, (2) ako sa da merat dipdlovy moment, (3) spdsob
stanovenia Curiecho a Weissovej konstanty, (4) sposob stanovenia poctu nesparenych elektronov v Castici.
5. Napiste: (1) jednotku magnetickej indukcie, (2) jednotku magnetického momentu, (3) jednotku
hmotnostnej susceptibility, (4) jednotku molovej susceptibility.

6. Vyjadrite grafom: (1) zavislost molovej polarizacie od prevratenej hodnoty teploty, (2) teplotnu
zavislost’ polarizacie feroelektrik, (3) typicki magnetizaéni krivku, (4) Curicho zékon pre
paramagneticku latku, (6) Curieho-Weissov zakon pre paramagneticku latku.

7. Vymenutje: (1) typy dielektrik, (2) druhy magnetizacie, (3) druhy magnetickej susceptibility, (4) dve
zakladné skupiny magnetickych latok, (5) druhy magnetickych materialov.
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19 OPTICKE A TERMICKE VLASTNOSTI LATOK

19.1. OPTICKE VLASTNOSTI LATOK

Pri prechode svetelného 1uca z jedného prostredia do druhého sa meni jeho rychlost’ (obr. 19.1)
¢o ma za nasledok lom svetla. Index lomu n;, je pomer sina ku sing, kde « je uhol dopadu a g
uhol lomu la¢a merany vzhl'adom na kolmicu na rozhranie prostredi. Podl'a Snellovho zadkona
pre index lomu plati
sina ¢

n] 5 = - = —
sinff ¢,

kde ¢y, ¢; je rychlost’ svetla v jednom a druhom prostredi.

(19.1)

o

¢
S S SN S S e
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Obr. 19.1. Schéma lomu svetla.

Index lomu je pri danej teplote a vlnovej dizke pre obe prostredia charakteristickou veli¢inou.
NajcastejSie sa udava index lomu prostredia pri prechode svetla zo vzduchu do daného
prostredia. Ak c¢; > ¢, prechadza svetlo z opticky redSieho (¢;) do opticky hustejSieho prostredia
(c2), lame sa ku kolmici a nj; > 1. Opacne pri prechode z opticky hustejSicho prostredia do
redSicho ldme sa od kolmice a n;; < 1. Index lomu je dolezitd fyzikalna konStanta,
charakterizujiica danu latku (tab. 19.1). Na zaklade indexu lomu mozno identifikovat’ skiimanu
latku, urcit’ jej Cistotu a koncentraciu.

Tabulka 19.1
Index lomu niektorych latok ¥

| Latka n Latka n
H,0 1,33299 sklo 1,5-1,75
CH;CH,0H 1,3611 benzén 1,5013
CaF, 1,434 NaCl 1,5443
CHCI; 1,4459 CaCOs3 1,658
kremenné sklo 1,460 Al,O4 1,769
CCly 1,4664 diamant 2,4173

9 Pri 20 °C pre svetlo s vinovou dizkou 4= 589,3 nm.

Elektromagnetické Ziarenie sa opisuje prostrednictvom kmitov vektora elektrického pola a
magnetického pola (vektor magnetického pola je vzdy kolmy na vektor elektrického pola). V
obycajnom (nepolarizovanom) svetle vektor elektrickej intenzity kmitéd striedavo vo vsetkych
rovinach kolmo na smer $irenia luc¢a. Linedrne polarizované svetlo je také, ktorého vsetky kmity
vektora elektrického pola sa uskutocniuji v jednej rovine (obr. 19.2). Polarizacna rovina je
rovina prelozena smerom Sirenia svetla kolmo na smer kmitov.

Opticky aktivne latky maju schopnost’ otacat’ polariza¢nu rovinu linearne polarizovaného svetla.
Opticky aktivne latky mozu byt pravootdcave alebo lavootdicavé. Pravootacavé latky, d-formy



Anorganicka chémia I - 2. ¢ast: Catice a latky (R. Boca) 84

(z latinCiny dexter, tieZ +), ota¢aji polarizacnu rovinu v smere pohybu hodinovych ruciciek,
lavootacavé latky, /-formy (z latinCiny laevus, tiez -), otacaji rovinu opacne. Racemicka zmes
pozostava z rovnakych mnozstiev pravo- a l'avo-otacavych foriem opticky aktivnej latky (nema
vplyv na polarizované svetlo).

’ N Hﬂﬂﬂm\u

y

y

4

Zdroj Polarizétor Vzorka

Obr. 19.2. Schéma polarizacie svetla.

Dve latky liSiace sa len smerom otidCania polarizacnej roviny sa nazyvaju optické antipody —
enantioméry. Opticka aktivita latky sa prejavuje vtedy, ak obsahuje chirdlne utvary. Chiralita
(toCivost) je geometrickd vlastnost v dosledku ktorej sa objekt neprekryva so svojim
zrkadlovym obrazom. Chiralne Gtvary nemaji ani rovinu simernosti ani stred suimernosti.

Pri¢inou optickej aktivity moze byt asymetricka krystalova Struktira, ako je to v pripade
kremena alebo chlore¢nanu draselného. Po roztopeni alebo rozpusteni tychto latok opticka
aktivita zanikd. Inym zdrojom optickej aktivity, ktora sa v roztoku, tavenine alebo v plynnom
stave zachovava, je chirdlna Struktura molekuly. Tato moéze byt podmienena pritomnostou
asymetrického atéomu, ktory ma vSetky jednotlivé substituenty rozdielne. NajCastejSie sa
vyskytuje asymetricky uhlik C* v organickych zliceninach. Je to atom uhlika, na ktorom st
viazané $tyri rozdielne substituenty, ¢im su umoznené dva optické izoméry (optické antipody,
enantioméry) — obr. 19.3.

Obr. 19.3. Optické antipody alanylu: /-alanyl a d-alanyl.

\J)

Obr. 19.4. Optické izoméry komplexu [M(LL);].
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Chiralita mo6ze byt podmienena aj Struktirou koordinacnej sféry v komplexe, ako je
hexakoordinovany komplex typu cis-[M(LL),X;] alebo [M(LL);], kde LL je dvojfunkény ligand
s dusikovymi donormi (obr. 19.4).

Zlozitejsie pomery st pri zluCeninach, ktorych molekuly obsahuju viac asymetrickych atomov. Napr.
aldehydova forma hexdézy — glukdéza — vykazuje Styri asymetrické uhliky. Okolo kazdého z tychto
asymetrickych atomov je mozné rdzne priestorové zloZzenie substituentov a v dosledku toho modze
jestvovat’ velky pocet izomérov. Vo vSeobecnosti pri pocte N asymetrickych uhlikov je pocet moznych
izomérov rovny 2N, takze aldohexdza modze vytvarat' 2* = 16 priestorovych izomérov, ktoré su vietky
zname. Pravootacava d-glukéza (prirodna forma) ma jednu hydroxylovu skupinu orientovanu v priestore
na opacnu stranu ako ostatné hydroxyly a lavootacava /-gluk6za ma vzhladom na d-glukézu vsetky
hydroxyly priestorovo obratené.

19.2. ABSORPCIA ELEKTROMAGNETICKEHO ZIARENIA

Zvazok lucov elektromagnetického ziarenia, vysielany nejakym zdrojom, mozno vhodnym
experimentalnym zariadenim (hranol, mriezka) rozlozit' na jednotlivé vinové dlzky. Spektrum je
zaznam intenzity elektromagnetického Ziarenia vzhl'adom k jeho vinovej dlzke, alebo energii.

Spektra podla techniky ziskania rozdel'ujeme na emisné, absorpéné a reflexné. Emisné spektrum
vznikd, ked’ rozlozime Ziarenie vychadzajuce priamo zo zdroja. Absorpéné spektrum vznika
rozlozenim Ziarenia, ktoré preslo cez vrstvu urcitej latky (obr. 19.5). Reflexné spektrum vznika
rozloZenim Ziarenia, ktor¢ sa odrazilo od povrchu vzorky.
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Obr. 19.5. Vznik absorpcného spektra (vl'avo) a ukazka absorpcného spektra (vpravo).

Atomy prvkov v plynnom skupenstve vysielaju spektra ciarové. Molekuly a iony latok v
plynnom stave alebo roztoku produkuju spektra pasové zlozené z niekol’kych SirSich pasov a pri
vel’kej rozliSovacej schopnosti pristroja v nich mozno rozoznat’ viaceré tesne zoskupené ciary
(jemna Struktara spektra).

Lambertov-Beerov zdkon vyjadruje zavislost zmeny intenzity monochromatického ziarenia
prechadzajuceho vrstvou roztoku latky L. Podla tohto zakona je absorbancia A umerna
koncentracii ¢(L) latky L a hriibke / vrstvy roztoku

A =log(ly/])= €l c(L) (19.2)
kde Iy je p6vodna intenzita, / — intenzita prepusteného Ziarenia. Koeficient ¢ predstavuje molovy
absorpcny koeficient. Ked’ koncentracia je v jednotkach mol dm™ a hribka vrstvy v jednotkach
cm, potom ¢ ma jednotku M~ cm™.
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Transmitancia, T, roztoku je pomer intenzity po prechode / k pdvodnej intenzite [y (zvyCajne sa
udava v percentach): T = I/Ip.Krivka zavislosti ¢ od vlnovej dizky A, pripadne od vlnoétu v
predstavuje absorpcni krivku alebo absorpcny pas. Niekedy sa uvadza aj zavislost’ log(¢) od A.
Tieto krivky priamo ukazuji, v ktorych oblastiach spektra pouzitého Ziarenia latka absorbuje
najsilnejie a pre ktoré oblasti vinovych dizok je latka transparentna (obr. 19.5).

Absorpcia elektromagnetického Ziarenia pri molekulach je, analogicky ako pri atdbmoch, spojena
s prechodom elektronov medzi réoznymi energetickymi hladinami (obr. 19.6). Tieto hladiny
prisluchaju jednotlivym molekulovym orbitdlom a rozdiel medzi energiou nizSieho E; a vysSieho
orbitdlu E; zodpoved4a kvantu energie kratkovinného infracerveného, viditelného alebo
ultrafialového ziarenia, AE = E; — E; = hv. Absorpcia vo viditeI'nej Casti spektra (4 = 360 — 780
nm) sposobuje farebnost’ latky, ktora je zafarbena komplementarne k farbe pohlcovaného svetla.
Komplementarne (doplnkové) farby su: purpurova — zelena, ervena — zelenomodra, oranzova —
modra, zIta — indigova a zelenozlta — fialova. Latky, ktorych systém molekulovych orbitalov
umoziuje absorpciu vSetkého vidite'ného ziarenia, st Cierne (napr. grafit).

Prechody medzi réznymi elektronovymi hladinami podmieniuju vznik elektronovych spektier,
ktoré sa registruju v blizkej infracervenej, vidite'nej alebo ultrafialovej oblasti. Elektronové
spektra bezprostredne odrazaju elektronovu Struktiru molekl, a preto st jednym zo zakladnych
prostriedkov na jej Stadium.

Hlavné druhy elektronovych prechodov, podmienujucich vznik pasov v elektronovych spektrach, su tieto
(obr. 19.6):

a) Prechody z vizbového do protivizbového c-orbitalu, ktoré sa oznacuju ako ¢* <— ©. PretoZe tento
prechod vyzaduje vysoku energiu, zodpovedajici pas sa nachadza v d’alekej ultrafialovej oblasti (nize
200 nm). Napr. divodik vykazuje pas prechodu ¢* <— & pri 109 nm.

b) Prechody z vizbového do protiviizbového m-orbitalu, teda m° < m. Takéto prechody nastavaju v
zltceninach, ktoré obsahuju =-vizby. Su typické pre organické nenasytené zluceniny, najmi s
konfugovanymi dvojitymi vdzbami (napr. benzén), a ¢asto sposobuju ich charakteristické sfarbenie.

c) Prechody z nevizbového orbitalu o,, pripadne m, do protivizbového ©* - orbitalu, tj. ©° < o,,
pripadne ©* < m,. Tieto prechody sa vyskytujl v asticiach s n-véizbami a vol'nymi elektronovymi parmi.
Prechod " «— G, sa uplatiuje pri aniénoch EO," (E = CI'", V!, Mn"", Cr"" a i), kde je podmieneny
prechodom z m,-orbitalu kyslikového atomu do n* orbitalu, lokalizovaného zvi¢sa na stredovom atome E.
V manganistanoch a chromanoch nastava prislusna absorpcia vo viditel'nej oblasti a podmienuje ich
charakteristické sfarbenie.

d) Prechody z protivizbového m*-orbitalu do protividzbového c*-orbitalu, teda ¢ «— ", Tieto prechody
sa vyznacuju pomerne malou energiou. Spektra halogénov obsahuji im zodpovedajice pasy pri 258 nm —
F,, 330 nm — Cl,, 420 nm — Br, a 520 nm — I,. Je zrejmé, Ze pri brome a jode je vécSia Cast’ absorpcie
posunuta do viditel'nej oblasti, preto su tieto latky intenzivne sfarbené.

_‘—Tc

neobsadené MO *

E——@—

j
AE = hv
E; o, "

obsadené MO

—o—o—

Obr. 19.6. Schéma absorpcie elektromagnetického Ziarenia (vl'avo)
a klasifikacia elektronovych prechodov (vpravo).
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Mnohé¢ koordina¢né zlu¢eniny prechodnych prvkov su sfarbené a ich elektronové spektra vykazuju jeden
alebo viac absorpcnych pasov vo viditel'nej oblasti spektra. Energia spojena s absorpciou tohto ziarenia sa
spotrebuva na prechody d-elektronov centralneho atomu prechodného prvku, tzv. d-d prechody d-
elektronov centralneho atomu prechodného prvku, tzv. d-d prechody, medzi stavmi, ktoré vznikaju
ucinkom elektrického pol'a ligandov pol'a na energetické hladiny d-orbitalov.

Molekuly (na rozdiel od atomov) mozu prechddzat’ na iné energetické hladiny eSte zmenami vo
vnutornom vibra¢nom pohybe atdémovych jadier a rotacnom pohybe molekuly. Tieto zmeny st
sprevadzané absorpciou malych kvant energie, ktoré prislichaju infracervenému ziareniu (IR).
Infradervena oblast’ sa zvyéajne rozdeluje na blizku (12 500 — 4000 cm™), stredna (4000 — 400
cm™) a d’alekd (400 — 10 cm™).

Vibra¢né spektrum je podmienené prechodmi medzi vibracnymi hladinami, ktoré prislichaji
rovnakému elektronovému stavu. Vibracné spektra sa prejavuju v strednej, pripadne d’alekej
infraCervenej oblasti. Vibra¢né spektrd su v suvislosti so simernostou molekul a davaju
informécie o Struktarno-vézbovych pomeroch v latkach, pevnostiach vézieb a pod.

Nevyhnutnou podmienkou pre to, aby sa vibracie molekuly prejavili v infra¢ervenom spektre, je
zmena dip6lového momentu molekuly v priebehu vibracie. Vibracie dvojatomovych molekul
(napr. Cl,) nespdsobuju vznik pasov v infracervenom spektre.

Priklad: Vibracie v molekule vody. V tejto molekule st mozné tri sposoby vibracii (obr. 19.7):

a) valencné vibracie v; a vs, pri ktorych sa menia medzijadrové vzdialenosti,

b) deformacna vibracia v, , pri ktorej sa meni vizbovy uhol.

Pri vsetkych tychto vibraciach sa meni dipolovy moment, a preto spdsobuju vznik absorpénych pasov v
infra¢ervenom spektre pri vino&toch 3657 cm™ (v;), 1595 cm™ (v,) a 3756 cm™ (v5).

) N LS,

Obr. 19.7. Znazornenie vibracii molekuly vody.

Prechody medzi rota¢nymi hladinami, ktoré patria tej istej vibra¢nej hladine, vyvolavaju vznik spektier
pozorovanych v d’alekej infracervenej oblasti a oznaCovanych ako rotacné spektrd. Rotaéné spektra napr.
umoziuju vel'mi presné uréenie viazbovych dlzok a uhlov v jednoduchych molekulach.

19.3. TERMICKE VLASTNOSTI LATOK

Pri zmene teploty sa menia fyzikalne, fyzikalno-chemické a niekedy aj chemické vlastnosti
latok. Pri fyzikalnych zmenach pozorujeme zmeny postupné (kontinualne) alebo skokovité
(diskontinualne). Pri kontinudlnych zmenach pozndme regularne trendy, alebo anomalne trendy
(tab. 19.2). K diskontinudlnym zmenam patria fazové premeny (skupenské premeny a fazové
premeny Vv tuhej faze), o ktorych bolo pojednané na inom mieste.

Latky, ktoré maju krystalova vodu, alebo vodu viazantl v podobe ligandov do akvakomplexov,
pri zohrievani vodu uvoltujt. Uvolnenie krystdlovej vody moze prebichat’ v jednom stupni

NayP,07-10H,0(s) —21C 5 NayP,0; (s) + 10 H,0(g) (19.3)
alebo vo viacerych definovanych krokoch

CaS0,42H,0 —B1C 5 280,-0,5H,0(s) + (3/2) HO(g) (19.4)
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CaS04-0,5H,0(s) —Z1CC 5 CaSO4(s) + (1/2) H,0(g) (19.5)
Situaciu pri uvolfiovani vody ovplyviiuje tlak vodnej pary nad tuhou latkou. Ak sa
krystalohydrat nachadza v priestore bez vodnej pary (napr. v exikatore), uvolfiuje do okolia
vodnu paru az kym sa ustali rovnovdha medzi kryStalohydratom a okolitym tlakom vodnej pary.
Tlak vodnej pary pri rovnovahe sa nazyva rozkladny tlak. Krystalohydrat na volnom vzduchu
bude samovolne stracat’ vodu, ak je jeho rozkladny tlak v&csi, nez je tlak vodnej pary v
atmosfére. Vtedy krystalohydrat prechadza na latku s menSim obsahom vody — zvetrdva.
Naopak, ak je tlak vodnej pary v atmosfére vyssi nez rozkladny tlak, potom kryStalohydrat
prijima vodnu paru — je hygroskopicky. V niektorych pripadoch sa moze zmenit’ na roztok (latka
sa ,,rozteka®).

Tabulka 19.2
Teplotné zmeny niektorych fyzikalnych a fyzikalno-chemickych velic¢in

Vlatnost’ Jav pri zvySovani Pric¢ina
teploty
Latkové viatnosti
DiZkovy rozmer teplotna rozt'aznost  véicsSia amplitida kmitov Castic
(dilatacia)
Objem zvéacSenie (expanzia) vicSia amplitida kmitov Castic
Hustota zmensenie zvacSenie objemu (vynimka napr. voda v
okoli tuhnutia)
Viskozita zmensenie zmensenie vnatorného trenia kvapaliny
(vynimka napr. kvapalna sira)
Elektricka vodivost’ zmensenie zvéacsenie odporu v dosledku vacse;
vodicov amplitudy kmitov ¢astic (vynimka napr.
supravodice)
Elektricka vodivost’ zvacsenie prekonavanie energetickej medzery
polovodicov zakazaného pasu
Magneticka susceptibilita zmensSenie rozusporiadanie magnetickych momentov v
paramagnetik magnetickom poli, (vynimka napr. latky s

prechodom do vysokospinového stavu)
Fyzikalno-chemické veliciny

Entropia zvacsenie vécSia neusporiadanost’ stistavy
Entalpia zvéacsenie vicsia vnitorna energia
Rovnovazna konstanta zvéacsenie pre van’t Hoffovov vzt'ah

endotermicky dej (dInK/dT) = AH/RT*
zmensenie pre
exotermicky dej

Rychlost’ chemickej zvéacsenie Arrheniov vztah
reakcie v=A exp(~E"/RT)
Redoxny potencial zmensenie Nernstov-Petersov vztah
E = E? + (RT/zF) In(Cox/Cred)
Konstanta autoprotolyzy  zvicSenie endotermicky dej
pH cistej vody zmensSenie, pH <7 zvacSenie konstanty autoprotolyzy vody
Stcin rozpustnosti zvéacsenie At H <0
Rozpustnost’ spravidla sa zvicsuje
Konstanta ionizéacie zvacsenie AgisH <0

Chemicky potencial zvacSenie 1= 12 + RT Inx
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Zmenou teploty méze dojst’ k chemickym premenam, a tak k vzniku novych latok. Pri tepelnom
rozklade latok sa ¢asto uvolnuju malé molekuly, ako sit H,O, NH3, CO,, SO,, SO;, Oy, N; ai. K
takymto rozkladnym reakciam patria nasledovné:

l.

rozklad hydroxidov kovov a hydrogélov oxidov kovov za uvol'nenia vody

Mg(OH)y(s) —Z<— MgO(s) + H,0(g) (19.6)
Fe,030H,0 —%°C 5 2 FeO(OH)(s) + (x — 1) H,O (19.7)

rozklad aménnych soli za uvolnenia NHj3 (neredoxné deje) alebo inych plynov (redoxné
deje)

(NH4)2SO4(s) — NH3(g) + NH4HSO4(s) (19.8)
(NH4)>,COs3(s) = NHj3(g) + COx(g) + H,O(g) (19.9)
NH4Cl(s) - NHs(g) + HCI(g) (19.10)
NH4NO;(s) = N,O(g) + 2 H,O(g) (19.11)
(NH4)2Cr207(s) = Na(g) + Cr20s(s) + 4 H,O(g) (19.12)
rozklad uhli¢itanov za uvol'nenia CO,

2 NaHCOs(s) = NayCOs(s)+ H,O(g) + COa(g) (19.13)
CaCOs(s) = CaO(s) + COx(g) (19.14)
rozklad niektorych siranov a siri¢inatov za uvolnenia oxidov siry

Fe (SO4)3(s) = FexO5(s) + 3 SOs(g) (19.15)
MgSO0;(s) > MgO(s) + SO (g) (19.16)

rozklad niektorych soli oxokyselin a niektorych oxidov za uvolnenia dikyslika (redoxna
reakcia)

2 KNOs(s) = 2 KNOx(s) + Ox(g) (19.17)
2 KMnOu(s) — KsMnOu(s) + MnOs(s) + Ox(g) (19.18)
KClO4(s) = KCI(s) + 2 Ox(g) (19.19)
2 HgO(s) — 2 Hg(1) + Ox(g) (19.20)

Dal§imi typmi termickych reakcii su:

1.

termicka kondenzacia (neredoxné reakcia, uvolnuje sa mala molekula, zvy€ajne voda)

2 NaHSO4(s) = NayS,0+(s) + H,O(g) (19.21)
2 KHSO3(s) = K5S,0s5(s) + H2O(g) (19.22)
disproporcionadcia (druh redoxnej reakcie)

4 K5S03(s) = 3 KuSO4(s) + KaS(s) (19.23)
4 KClO4(s) = 3 KCIOs(s) + KCI(s) (19.24)
3 NaClO(s) — NaClOj;(s) + 2 NaCl(s) (19.25)
izomerizacia

2 NH4NCO(s) — (NH;)>CO(s) — moc€ovina (19.26)
reakcia na suchej ceste

KCl1Os(s) + 3 MnOx(s) + 6 KOH — 3 K;MnOy(s) + KCI(s) + 3 H>O(g) (19.27)
3 KNOs(s) + Cr03(s) + 4 KOH — 2 K,CrO4(s) + 3 KNOx(s) + 2 H,O(g) (19.28)

K najdolezitej$im termickym reakciam patri termicka syntéza

1.

2.

syntéza z jednoduchych latok (prvkov)

Hg(1) + S(1) > HgS(s) (19.29)
Na(g) + 3 Ha(g) >2 NHs(g) (19.30)
syntéza z oxidov pri priprave ternarnych, kvatrérnych a inych zlozitych oxidov

6 CU.O(S) + Y203(S) +4 BaO(s) -2 YB32CU.306,5(S) (193 1)
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Kontrolné otazky:

1. Zopakujte si pojmy: (1) elektromagnetické Ziarenie, (2) frekvencia, (3) vlnova dizka, (4) vinodet, (5)
Planckov vzt'ah, (6) viditeI'né svetlo, (7) farby vidite'ného svetla, (8) rychlost’ svetla, (9) fazovy prechod
1. poriadku, (10) enantiomorfna premena, (11) monotropna prementa, (12) fazovy prechod 2. poriadku.

2. Definujete pojmy: (1) index lomu, (2) linearne polarizované svetlo, (3) polarizacna rovina, (4) opticka
aktivita, (5) racemicka zmes, (6) enantioméry, (7) chiralita, (8) asymetricky uhlik, (9) spektrum, (10)
absorpéné spektrum, (11) absorbancia, (12) molovy absorpény koeficient, (13) transmitancia, (14)
absorpCny pas, (15) elektronové spektrum, (16) vibracie jadier, (17) rozkladny tlak krystalohydratu.

3. Uved'te: (1) rozmer vinovej dizky a vinoétu elektromagnetického Ziarenia, (2) ktora latka mé najvacsi
index lomu, (3) druhy otdcCavosti a ich pomenovania, (4) podstatu chirality, (5) priklad optickych
antipédov, (6) druhy spektier podla techniky zdznamu, (7) Lambertov-Beerov zakon, (8) rozmer
molového absorpcného koeficientu, (9) podstatu farebnosti 1atok, (10) aka vlastnost’ ma Cierna latka, (11)
ako sa meni hustota vody s teplotou, (12) pri¢inu zvetravania niektorych krystalohydratov, (13) kedy je
krystalohydrat hygroskopicky.

4. Vymenujte: (1) regularne fyzikalne trendy pri zmene teploty, (2) anomalne fyzikalne trendy pri zmene
teploty.

5. Odovodnite: (1) preco racemicka zmes nema vplyv na polarizované svetlo, (2) preco je vodny roztok
KMnQ, sfarbeny fialovo.



