Maturitni téma islo 3 — elektronovy obal atomu

Objevy, které umoZnily soucasny stav védomosti o elektronovém obalu

V historii v&d najdeme jen malo pripadi tak rychlého rozvoje védniho oboru, jaky
miZeme sledovat u fyziky atom@ a jejich jader od konce minulého stoleti. Vidyt vice nez 20
stoleti trvalo, neZ se pojem atomu, zndmy jiz ve starovéku, dostal zasluhou praci J. Daltona
(1802) na droveri védecké hypotézy. Objevem elektronu (J. J. Thomson, 1897) a dikazem
Jjeho existence v atomech riznych prvkd byla vyvracena predstava o nedslitelnosti atomu.

Thomsoniiv model atomu — atom je kladng nabitd koule, ve které jsou rovhomémg
rozmistény elektrony. Atomy jsou navenek neutralni; kladny a zaporny néboj v atomu je
stejny. Thomsontv model je také nazyvan pudingovy model (elektrony jsou rozloZeny
v atomu podobné jako rozinky v anglickém pudingu).

Ve&dci zatali studovat vlastnosti a strukturu atomu. E. Rutherford zjistil v roce 1911 na
zakladé experimentt tyto poznatky o atomu:

* Atom ma kladné nabité jadro a elektronovy obal tvofeny zaporng banitymi elektrony;
v jadfe je soustied&na prakticky veskera hmotnost atomu

¢ Jadro atomu je mnohem mensi nes cely atom; jadro atomu m4 promér fadove 1074 a3
10"° m, kde¥to pramér celého atomu je fadove 1071 m.

* U elektricky neutrélntho atomu je velikost kladného naboje jadra stejné jako velikost
zaporného naboj elektronového obalu

Rutherfordiiv model atomu

E. Rutherford v r. 1911 ostreloval velmi tenkou zlatoy Jolii a-Casticemi (jsou to jddra helia a
maji kladny ndboj). Pokud by platil Thomsoniv pudinkovy model, mély by se a-cdstice
pricchodem skrz folii vychylovat Jen nepatrné. PFi pokusech viak dochdzelo také k velkym
odchylkdm od pivodniho sméru, nékteré a-Cdstice se dokonale odrdzely zpét. Z toho Ize
usoudit, Ze veskery kladny ndboj atomu je soustiedén v jadve atomu, které Je znalné mensi nez
cely atom. Podle poctu a-cdstic, které prolétaji folif bez odchylky, urcil E, Rutherford velikost
Jjadra atomu na rddové 10 a5 107 m. Protose elektron je 1837x lehci ne# atom vodiku, je
elekironovy obal atomu mnohem lehci nes cely atom, tedy vétSina hmoty atomu Je soustiedéna
v atomovém jadre.

Nedostatky Rutherfordova modelu atomu

Rutherfordiv model atomu predpokladal, Ze kolem kladng nabitého jadra krouZi elektrony se
zapornym nabojem, a proto je nazyvan také planetarni model (elektrony obihaji jadro
podobné jako planety kolem Slunce). Tento model oviem mél jeden velky nedostatek —
odporoval zékontm klasické fyziky. Elektron pohybujici se po kruZnici by mél (podle
Maxwellovy teorie) vyzaroval spojité elektromagnetické zafeni, tim by ztrdcel kinetickou
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energii, rychle by se pfibliZoval k jadru a asi za 10°'? sekundy by s nim mél splynout. Atom
tvoteny jadrem a obihajicimi elektrony by tedyx musel byt nestabilni. Nieméné atomy se
chovaji uplng opaind. Patii mezi nejstabilngj§i objekty, které zndme, a vyzafuji diskrétni
(nespojité) optické zafeni. Ddle Rutherfordiiv model nijak nevysvétloval piesnou zakonitost
spektralnich &ar emisniho spektra vodiku popsanou Balmer-Rydbergovym vztahem ani emisni
spektra ostatnich prvki.

Dénsky fyzik N. Bohr (1913) zavedl do pohybovych zakond klasické mechaniky
Planckovu teorii a tim odstranil uvedené nedostatky Rutherfordova modelu atomu, napi.
stabilitu atomil. Proto se Bohréiv model atomu nazyva také prvni kvantové mechanicky
model atomu.

Zakladem kvantové teorie vypracované M. Plackem (1900) je pfedstava, Ze energie
télesa se miZe ménit jen v celistvych ndsobeich urditého energetického kvanta. Energetické
kvantum € je piimo umérné frekvenci v vysilaného zafeni (neptimo imérné jeho vinové délce
A):

&= h*v =h*c/\

P#i konstrukci modelu atomu vodiku s pouZitim Planckovy teorie formuloval Bohr
zékladni postulaty, podle kterych se ¥idi zména energie elektronu v atomu a jeji vymeéna
s okolim, napf. Ze:

e Atom je stabilni soustava sloZené z kladng nabitého jadra a z elektronového obalu.
V jadfe je soustfedéna téméf celd hmotnost atomu.

¢ Elekirony se mohou pohybovat kolem jadra atomu (bez vyzafovani energie) jen po
zcela urgitych (stacionarnich) drahéach,

e Elektron vyzafuje nebo pfijima kvantum svétla jen tehdy, pfechdzi-li z jedné drahy na
druhou, atd.

Piednosti a nedostatky Bohrova modelu atomu

Prednosti; Model velmi dobfe popisuje energetické hladiny elektronu v atomu vodiku,
ptechody mezi nimi a vysvétluje emisi a adsorpci optického zafeni. Terminy energetickd
hladina®, ,,zakladni a excitovany stav®, ,hlavni kvantové &islo“ byly zavedeny spravne a lze je
pouzivat do dne§ni doby. Dokonce i primér atomu 10° m odpovida skuteénosti.

Nedostatky: Bohrtiv model atomu je planetarni, stejné jako Rutherfordiiv model
a Maxwellova teorie predpovidd, Ze takovy atom nemiiZe existovat. Kvantovaci podminka je
aplikovéna dodateéns z diivodu, aby model odpovidal experimentalnim udajim. Model atomu
je ,.placaty”, a to je vrozporu se znidmymi fakty, Ze atom ma v zdkladnim stavu kulovou
symetrii.

Z rozvoje dal$ich poznatkli o vlastnostech atomu se ukazalo, Ze Bohriiv model atomu
nevyhovuje pro t&#§i prvky. PFitom upfesnéni Bohrova modelu némeckym fyzikem A.
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Sommerfeldem (1915) neodstranilo vSechny nedostatky. Sommerfeld zaved] do Bohrova
modelu pfedstavu eliptickych drah elektrondl, jez se stadeji podobng jako drahy planet.
Elektron tim vlastng obih4 kolem jadra atomu po drahach ve tvaru smycek.

Omezend platnost Bohrova-Sommerfeldova modelu atomu ukazovala, Ze kvantova
teorie neni schopna vysvatlit vSechny vlastnosti elementdrnich &4stic atomu. Teprve dalsi
rozvoj vlnové mechaniky, zalo¥ené na pfedpokladu, Ze kazda pohybujici se &astice ma i
vinovy charakter, toto vysvétleni umoziiuje.

Za zéklad vinové mechaniky Je povaZovéna hypotéza Louise de Broglie. De Broglie
(1923) zobecnil poznatky o svetle, které se v nékterych pripadech chové Jjako vlna, v jinych
ptipadech jako proud ¢&astic (fotonll), na elektrony, protony, neutrony atd. Kdyz se foton o
frekvenci v pohybuje rychlosti svétla ¢, md energii E:

E = mc?

Tu miiZeme zapsat té;

E = h*v =h*c/), kde A je vinova délka,

Porovnéme-li oba zépisy téZe energie, Ize vyjadrit vinovou délku jako:
A =h/m*c

De Broglie vyslovil predpokiad, Ze pohyb kazdé &4stice s hmotnosti m, pohybujici se
rychlosti v, je spojen s vinou, jejiz délka je dana vztahem:

A =h/m*y

Délka de Brogliovych (hmotovych vIn) je tim mensi, &im v&ts je hmotnost &4stice a
¢im v&tSi je jeji rychlost. Smélost této hypotézy vynikne, uvédomime-li si, Ze v této dobs
neexistoval Zddny experimentalni dikaz vlnové povahy &astic. Platnost de Brogliovy
hypotézy byla ovétena nejdiive ohybem elektronf v roce 1927 C. I. Davissonem a L. H.
Germerem. Pozd&ji byl vinovy charakter prokdzan napi. také u o &astic, protond, molekul
vodiku (Demsler, Esterman, Stern, 1930) atd. ProtoZe vlnov4 déika Castic je nepfimo dmérna
Jejich hmotnosti (viz. de Brogliova rovnice) je ziejmé, Ze vinov4 délka u t€Zsich &astic bude
velmi mala; napt. pro protony je 2000krat mensi ne pro elektrony,

Objevem dualistické povaly d{4stic byla nahrazena — pfekonédna mechanicky
materialistickd pfedstava elementarnich &4stic (korpuskuldrnich kulitek), kterou u elektront
ptedpokladai J. J. Thomson, E. Rutherford, 1. N. Bohr a dal§f. Z t&chto divodi musela byt
vytvofena nova teorie, vinovs mechanika, jeZ jejich chovani vysvétluje. PouzZiva k tomu
matematicky aparét. ObtiZnost jejtho pochopeni spo&ivd v popisu takového chovani Castic, jez
nelze pfirovnat k nidemu z nadf zkuSenosti (zkuSenost &lovéka je spojena vyhradng
s makroskopickymi t&lesy).



Novy presn&jsi vyklad struktury atomu podal E. Schridinger (1926) na zéklad& praci
de Broglicho. Schrodinger vy3el pii sestavovani vlnové rovnice z predpokladu, Ze pohyb
kardé &astice lze popsat obecnou vinovou rovnici, pfifadime-li gastici vlnovou délku podle
vztahu de Broglieho.

Schrodingerova rovnice pro dany atom ma mnoho fefeni. KaZdé toto feseni se nazyva
vinov4 funkce y a odpovida uréitému energetickému stavu atomu. Ctverec této vlnové funkce
udavé elektronovou hustotu neboli pravd&podobnost vyskytu elektronu v prostoru.

7 dualistického charakteru elektronu odvodil ngmecky fyzik W. Heisenberg . 1926
dalezity vztah nazvany princip neurditosti (ve svéte mikro¢astic je omezena piesnost
soucasného urdeni polohy a rychlosti pohybujici se Eastice; popf. energie a &asu pohybujiciho
se elektronu).

Elektronovy obal

Obal je tvofen &ésticemi, které se nazyvaji elektrony a maji jednotkovy zaporny néboj. Jejich
klidova hmotnost je pfiblizng 1840x mensi nez hmotnost protonu. Elektron ma dualisticky charakter,
ktery se projevuje v tom, Ze elektron kromé svych korpuskulérnich vlastnosti (hmotnost a elektricky
néboj) mé i vlastnost vinéni. V okoli jadra se elektrony vyskytuji v tzv. orbitalech. Orbital je
definovan jako &ast prostoru v okoli jadra atomu, ve kterém se elektron vyskytuje s95 %
pravdépodobnosti.

Kvantova Cisla
Stav elektronu v v kterémkoliv atomu je urovan 4 kvantovymi &isly:

Hlavnim kvantovym ¢&islem (n)
Vedlej$im kvantovym &islem (1)

» Magnetickym kvantovym ¢islem (m)
Spinovym kvantovym &islem (s)

* *,
0‘0 0.0
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Hlavni kvantové islo (n)

Elektrony se v elektronovém obalu nachzeji v nékolika hladinach (vrstvach), jejichZ energie
s rostouci vzdalenosti od jadra roste. K popisu hladiny, ve které se elektron nachézi, slouZi tzv. hlavni
kvantové islo. Hlavni kvantové &islo n rozhoduje o energii elektronu a rovnéZ o jeho vzdalenosti od
jadra. Nabyva vzdy kladnych celotiselnych hodnot (Tab. 1).

Tab. 1: Hlavni kvantové &islo (n}

n i

(%]

NN

vrstva

‘K

-2
L

a =] =)}

Vedlejsi kvantové &islo (1)




Vedlejsi kvantové &islo spoleénd s hlavnim kvantovym &islem urduje energii elektronu a rozhoduje o
tvaru orbitalu. Nabyva hodnot od 0 a¥ po n-1. P¥. pro =1 je 1=0; pro n=2 je 1=0,1.

Magnetické kvantové cislo (m)

Magnetické kvantové &islo (m) udava orientaci orbitaly v prostoru. Nabyva hodnot od ~1 pres nulu do
+.

Spinové kvantové éislo (s)
Spinové kvantové &islo charakterizuje rotadni impuls tzy. spin a nabyvé hodnot +1/2 a -1/2.

Tab. 2: Kvantovj &isla

n | m s pocet elektrond/=
1 (K) 0 (s) 0 +1/2 2 2
2 (L) 0(s) 0 *1/2 2 p
1 {p) -1;0;1 +1/2 6
3IM) 0(s) 0 +1/2 2
1(p) -1;0;1 +1/2 6 18
2(d) -2;-1;0;1;2 +]1/2 10
4 (N) 0 (s) 0 £1/2 2
1{p) -1;0;1 *1/2 6 37
2(d) -2;-1;0;1;2 +1/2 10
3(H) -3;-2:-1;0:1;2;3 +1/2 14

Tvary a prostorova orientace orbitalii
Ma souvislost s vedlej$im kvantovym &islem (D), které uréuje tvar orbitalu.
=0

Orbital se oznaduje s, ma tvar koule, Jjejiz polomér se s rostouci hodnotou n zvétiuje. KaZd4 hladina

(vrstva) elektronového obalu obsahuje pouze jeden orbital s )

I=1

Pro n¢j je charakteristické, e v kazdé hlading elektronového obalu jsou tfi orbitaly typu p.

Vypiyva to z podtu hodnot magnetického kvantového ¢isla (m = -1,0,1). V¥echny t¥i orbitaly maji
stejnou energii, ale 1i3f se prostorou orientaci, Takové orbitaly se oznacuji jako degenerované (maji
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stejnou hodnotu hlavniho a vedlejiiho kvantového é&isla (tedy stejnou energii) a lisi se v &isle
magnetickém).

=2

5 rliznych orbital’ typu d, taktéZ degenerované

=3

7 riiznych orbitalii typu f, degenerované

ZNAZORNOVANI ORBITAL(

Pomoci prostorovych tvarli je to velmi zdlouhavé a graficky naro¢né, proto byly zavedeny
nasledujici postupy:

a) zapis orbitalit pomoci ramedkd

typ s (z agl. sharp)

Typ p (z angl. principal)

typ d (z angl. diffuse)

typ f (z angl. fundamental)

Jednotlivé elektrony se zndzorfiuji pomoci ipek. Predpokiadem je, #e v jednom orbitalu jsou dva
elektrony liSici se spinem. Tuto skuteSnost lze zapsat dvéma opa&né orientovanymi $ipkami
umisténymi v rimecéku, znazorfiujici dany orbital.



b) zépis orbital& pomoci hlavniho a vedlej$iho kvantového &isla

Jednotlivé orbitaly je mozné zapsat s vyuZitim hodnot hlavniho a vedlejSiho kvantového &isla. Hiavni
kvantové &islo (n) se zapisuje velkou arabskou &islicf a za ni malym pismenem (s, p, d, f) vyznagi typ
orbitalu, uréeny vedlej$im kvantovym &islem (I) (Tab. 3). Poget elektroni se. zapisuje pomoci
exponentu. P, 1s® (&ti .Jedna es dva“) iika, Ze v orbitalu typu s (1 = 0) prvai vIstvy se nachdzi 2
elektrony,

Podet elektroni

2

Hlavni kvantové &islo- : 1 S - vedlejsi kvantové gislo

Tab. 3 Vedleji kvantové sislo (I)

Vedigisik. &.() | ~ 0 1

Typ orbitalu s p d f

PRAVIDLA PRO ZAPLNOVANf ORBITAL(S ELEKTRONY

Pauliho princip vylufnosti |

V jednom orbitalu mohou byt maximalng dva elektrony, lidici se hodnotou spinového kvantového
disla. : R

- Hﬁndo‘vo pravidlo

V degenerovanych orbitalech vznikajf elektronové pary téprve po zaplnénlkaideh orl tal_ij Jjednim

clektronem. Viechny nesparované elektrony maji stejny spin. V tomto
energii, a je proto nejstabilngj, R : R

w

Pravidion + |

Orbitaly s energii ni¥i se zapliji elektrony dfive neZ orbitaly s encrgii vy$3i. Energie orbitald se
zvySuje s rostouci hodriotou souty n a l. Jestlize maji dva ritzné orbitaly stejny soudet n + 1 (naptikiad o
n+le avniho kvantového &isla. =~
Orbital, jehoz hodnota n je mensi, m4 niZsi energii a proto se zaplni elekirony diive (v nasem pfipadé

pro orbital 3s.a'2p je soudet n + | roven3), potom Je rozhodujici hodnota b

2p). '
Vystavbovy princip

Nyni na zékladé pravidla »1 F 1% zapifeme jednotlivé orbitaly v pofadi, v jakém budou postupng
zapliiovany elektrony: 5
7

padé m V' nejnizf

R




Is 25 2p 35 3p 4s 3d 4p 55 4d Sp 6s 4f 5d 6p 7s 5f 6d

Energetické hladiny nésledujici za sebou znazortiuje lehce zapamatovatelné schéma:

ZZS_ZZD//
o
LT 4P L
<35__5p 54 " 5f—
=857 _6p " 6d
78T :

Je tieba pochopit, e vyse uvedeny zdpis udava pouze pofadi, v jakém jsbu orbitaly 3d a ds
zapliiovany elektrony. - : .

Dile plati:

% Polet orbitalt v kazdé vrstvé el. Obalu je dan vztahem n’ (n je hodnota hlavniho kvantového
¢isla)

< Maximalni polet elektronii ve vrstvé uruje vztah 2n’ (n je hodnota hlavniho kvantového
&isla).

Excitované stavy atomii, vznik ionti

. Vy3e uvedend pravidla (vystavbovy princip, Pauliho princip, Hundovo pravidlo) o zapliiovani orbitali
plati pro zakladni stav atomu — tj. stav s nejniZ3i energii. Jestlie atom pohlti urlité mnoZstvi energie,
miZe dojit k vybuzeni jednoho nebo vice elektroni do energeticky bohatSich orbitali. — tzv.
excitovany stav. U kaZdého atomu maze existovat. velky polet excitovanych stavii. Pro viastnosti

-prvki jsou nejdilezitdjsi excitované stavy, m'aj_ ici vliv na vytvateni chemickych vazeb - tzv. valenéni .
excitované stavy (tento stav je déle v textu znaden * vpravo nahofe u zna&ky prvku) S

2 ;2 2 !
PF: C . zakladnlstav [He] [a Eﬁfb s
, Wi
- excitovany stav ¢ {He) ﬁj 5

Pozn.: Pii vytvafeni valendnich excitovanych stavil prvek excituje valenéni elektrony do prazdnych

orbitall valenéni vrstvy (jejiz n Je stejné jako n valenénich elektronti). U zékladnich prvki do orbitald,

Jjejichz hodnota hlavniho kvantového éista n Je totoZna s &islem periody, v niz se dany prvek nachazi.

Pi.: CI —-'prvek 3. periody, podle vystavbového principu ma k dispozici ve valen&ni vrstvé orbitaly
3s3sp3d — moZnost t¥f excitaci valenénich elektrong do orbitalii 3d.

F — prvek 2. periody,' podle vystavbového principu m4 k dispozici ve valenéni vrstvé orbitaly 2s a
- 2p (nema Zadny prazdny orbital ve valendni vrstve). NemiZe excitovat valenéni elektrony — netvoii
valenéni excitovany stav.

U nékterych atomi existuje vice valen&nich excitovanych stavii:
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U nékterych atomi existuje vice valentnich excitovanych stavi:
3s? 3pt
Pi: 8 z&kladni stav 8: [Ne] [
2z 3[) 3

3s 3d!
prvii excitovany stav 5% [Ny - I TTTTT
35! 2

3p?

3d
druhy excitovany stav 5~ fe) I 1T

Ptijetim dostatedného mnozstvi energie mitZe dojit k odtrzeni elektronu (popf. elektront) od atomu —
vzuik kationtu

Ionizaéni energie — energie potfebna k odtr¥eni valendniho elektronu od atomu. Prvni ionizadni
energie — odtrzeni jednoho valenéniho elektronu; druh4 jonizadni energie — odtrZeni druhého elektronu
atd. Cim je hodnota ionizagni energie niZdi, tim je prvek reaktivngjsi (napf. s-prvky). Jednotka je
kJ/mol.

JestliZze atom ptijme jeden, popf. vice elektrond, energie se uvoliiuje — vznik aniontu

Elektronova afinita — energie, kterd se uvolni pfi piijeti jednoho, popt. vice elektrond atomem. Cim
Je hodnota elektronové afinity vy33i, tim je prvek vic elektronegativni (snadnéji tvori anionty) — vy$§i
reaktivita (napf. F). Jednotka kJ/mol.

Elektronovi konfigurace ionti

Na zakladg uvedehych pravidel lze urgit nejen elektronovou konfiguraci atomu, ale i iontd prvkd. PL.
pottu 10 elektronii prislusi konfigurace 1525°2p% tuto konfiguraci ma elektroneutrilni atom Ne,
kationt Na', aniont F". : "

Zapisy elektronovych konfiguraci jontii:

H: 182 1ze té3 napsat (H: GHe)  oF: (yNe) sLi*: 25 ale té3 sLi": (;He)

Teorie hybridizace

. Vysvétluje vznik energeticky rovnocennych kovalentnich vazeb' z energeticky rozdilnych
orbitalt '

*  Umoziiuje predpovédst prostorové usporadani atomd v molekule a tim celon Fady viastnosti, -
napf. polaritu molekul

s

Zakladni podminkou stability slouceniny je jeji energeticky stav nejstabilngj3{ struktura ma minimalni
energeticky obsah. Struktura slougeniny v zikladnim stavu musi byt takové, aby odpudivé sily mezi
vazebnymi (popt. volnymi) elektronovymi pary byly minimélni - tuto podminku spliuji hybridni
orbitaly.

Vznik hybridnich orbital

Vznik chem'ickych vazeb se milize odvozovat od zikladniho stavy atomu ptisluiného prvku (nap.
- H;0, CO, HCI), ale také od valenéniho excitovaného stavu urlit¢ho atomu (napf. v molekuie CH, -
musi mit C-atom 4 nesparované elektrony, aby moh! vytvoiit Styfi vazby — methan se odvozuje od

valenéniho excitovaného stayvy C-atomu).



C*: [Hej2s2p* valendni excitovany stav

E ' g :
l Ll = t HES
oC:[He}2s%2p?  zakladni stav .I.__ S

encrgic atomovich orbitahl atomu C energle hybridnich orbitatd atomu €

v zékladnlny stavu

Energie orbitalu 2s je mensi nez energie orbitald 2p, pak by vazby vzniklé prekryvem t¥chto CtyF

energeticky rozdilnych orbitali nebyly rovnocenné (rozdilna hodnota vazebné energie, rozdilna délka

vazeb). Experimentalné dokézéno, e viechny vazby jsou rovnocenné, Jsou téZ stejn& dlouhé, proto pii

vzniku vazeb musi mit i orbitaly C — atomu (podileji se na vzniku vazeb) stejné energie — doslo
k energetickému sjednoceni réiznych atomovych orbitald tzv. HYBRIDIZACI.

Vlastnosti hybridnich orbitali

Potet vzniklych hybridnich orbitalii odpovidé po&tu hybridizovanych orbitali.

o " Hybridni orbitaly jsou Vv prostoru jinak orientovény nez plvodni atomové orbitaly (napf.
v molekule CHy sviraji Ghel 109°28°, zatimco orbitaly p pouze 90°, orbital s nenf prostorové
orientovan.

©  Hybridni orbitaly jsou v&t nez pivodni atomové orbitaly

© Hybridni orbitaly vytvafeji pevngisi vazby neZ pavodni atomové orbitaly, proto vzniklé
slou¢eniny jsou stabilngjii. (Vznikem pevngjsich vazeb se mimo Jjiné téZ sniZuje nep¥izniv4
energeticka bilance prechodu atomu ze zékladniho do valenéniho excitovaného stavu).

Pravidla pro hybridizaci orbitalii |

> P vytvoteni chemické vazby dochazi k hybridizaci nejen orbitald podilejicich se na' vaniku
. chemické vazby, ale i viech valenénich orbitald, které obsahuje jeden elektron nebo
elektronovy péar

» Nehybridizuji ty orbitaly, které vytvafeji vazbu n
Pozn. Valenéni excitovany stav daného atomu nemusi byt vidy shodny se stavem hybridnim
Rozd&leni hybridizace:

¥" Jednoducha (hyl.)ridizuji pouze orbitaly s a p)

' Slozené (hybridizuji orbitaly s, p a d)
Hybridizace:

* Ekvivalentni (viechny vazebni partnefi jsou stejni, pf. SFy)

*  Neekvivalentni (po vytvoreni viech chemickych vazeb zbyvaji jeSté v hybridnich orbitalech

volné elektronové pziry — nepravidelny prostorovy tvar) -
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Prostorové tvary hybridnich orbitaldi

A) Jednoduchd hybridizace
Hybridizace sp (struktura linedrni, vazebny {ihel 180°)
Pt. BeCl,, postup feent:

1) uréime, kolik nesparovanych e]ektronu musi mit atom pro vznik viech vazeb v dané sloudening (v
molekule BeCl,.... .. 2 vazby o :

2) urgime, kolik je v dané slougening vazeboan
- 3) budeme uvazovat hybridizaci viech valenénich orbitalii a vyjimkou t&ch, které vytvateji x vazby

4} hybridni orbltaly dame do ramecku, abychom znazornili jejich energetlckou rovnocennost

Be: (He) 25> 2p—» Be (He) 25! 2p > BeF,:spsp. . € uspoiddin linedrni.’ .
4 2 4 z | prostorove usp
WCTTT - WA . GorT . ‘
zdkladnf stav ' excxtovany stav hybridizovany

s vyznadenfm hybridizace stav sp

Hybridizace sp® (struktura rovinnd, vazebny ihel 120°)

Pt. BF; . ,
. * y . prostorové uspofddant L
$B: (,He) g2 2p1 —> B: (;He) 25! 2p —» BF,;: sPZ 3p2 sz i pravideiny rovnostranny trojiheinik
‘ o
EY A AT OO
zdkladni stav =~ . excitovany stav hybndlzovany G

o s vyznadenim hybridizace stav sp?
Zndzorneéni elektronove rovnice: ' ' @

3E-+-B’“——'E-Ili~ﬂ ‘ e.e
|E]

Hybridizace sp’ (struktura pravidelny étyfstén, vazebny dhel 109°28")

Pf. CH,
*
6C 1 (3He) 252 2p? ——» ¢C : (GHe) 25! 2p® —» CH, : Sp3 sp* sp? Sp3

= e t -
EYEYNN ENENEYEY}
zdkladnf stav excitovany stav hybnd:zovany
sté"v sp

prostorové uspotddan{ étyPstén (tetraedr)

H
|

C+4H—____»H_C_H

, .

H ' 5
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Neekvivalentni hybridizace sp’, napt. v molekule NH;, 3 vazebné elektronové pary, jeden volny
elektronovy par

Volny elektronovy par dusiku zpiisobuje deformaci pravidelného &ty¥stnu projevujici se zménou
vazebného thlu ze 109°28'na 106°45°. Podobné dochazi i kdeformaci pravidelného Ctyfsténu
v molekule vody; dva volné elektronové pary kysliku zpisobuji zmé&nu vazebného thlu na 104°3¢".

B) SloZend hybridizace

Kromé orbitalii s a p hybridizuji i atomové orbitaly d; m4 Fadu specifickych vlastnosti. Jednou z nich
Je, Ze na jejim vzniku se mohou podilet bud’ vnitini, nebo vngjii orbitaly d. Jako ‘vnitini orbitaly d
- oznaCujeme takové orbitaly d, jejich# hlavni kvantové &islo je o jedni¢ku men3i nez hlavni kvantové

Cislo s a p orbitald. U vngjsich orbitali d jsou hlavni kvantova &isla s, p, d orbitalii stejn4,

Hybridizace dsp’ (hybridm’ orbitaly mi¥i do vrcholu &tverce)
Pr.[PICLY" o
Caexs  EEROY @ OO

e 0 oo

hybridni orbitaly mii do vrcholu tverce

Hybridizace sp°d (struktura trojbokého dvojjehlanu)

Pr. PCls
pi.: PCIL,
tsP: [NeJ3523p?
3 3p E]
p- (1 00D (@113

2pd

Prveey fK] (6] T
c ’

a,l ’ :

o ll’— €1 struktura trojbokéhe dvojjehlany
<l

prostorové uspotdddni osmistén (oktaedr)
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Maturitni téma &islo 4 - Periodicks soustava prvkia (PSP)

S pfibyvajicimi poznatky voboru chemie se védei snazili o urgité systematické roztiidéni
nahromadénych znalostf o rostoucim pottu objevenych prvki.

1789 Lavoisier: rozd&lil prvky podle fyzikalnich a chemickych vlastnosti na kovy a nékovy

1818 Berzelius: usporadal prvky na zakladé jejich chemické reaktivnosti v elektrochemickou
soustavu: Soustava zadinala draslikem a konéila kyslikem

S rozvojem atomové a molekulové teorie byl dén zéklad ke kiasifikaci prvki na zéklads jejich
hmotnosti — v té dob& , atomové vahy*. :

1817 Débereiner: Atomové vaha prostfedniho prvku triady se rovna piblizng aritmetickému priiméru
atomovych vah krajnich &lend

S Se = Te
Ar: 32,06 7896 127,61
Primér: - 79,59 -

Rovnéz fyzikalni a chemické vlastnosti stfedniho prvku byly ,priimé&rem vlastnosti obou krajnich
prvkii. Dbereinerovi se viak nepodafilo zafadit viechny tehdy znamé prvky do uritych tri4d, proto
bylo od tohoto uspot4dani upuiténo.

1_863 Newlands: sefadil prvky do fady stoupajici atomové vahy; zjistil, Ze kazdy osmy prvek v této
fad€ méa podobné viastnosti...tzv. zdkon oktiv

LiBeBCNOFNaMgAISiPSCIK Ca...

Podobné prvky zafadil pod sebe. Vzhledem k zafazeni nékterych prvké (napi. Fe pod O a S; Mn
k dusiku ) bylo toto uspo¥adani odmitnuto. : '

1864 Mayer: vyjadril graficky zavislost objemu atomu na atomovém &isle prvku. U tohoto usporadani
nevynikne periodiCnost jejich fyzikalnich a chemickych vlastnosti, dale zde bylo té7 chybné zatazeni
nékterych prvki. :

1871: vyvrcholenim viech tchto praci byla periodick4 soustava prvkd D. I, Mend&lejeva, kterd
znamenala meznik ve v¥voji chemie )

Mendélejevity zhkon: Fyzikalni a chemické vlastnosti prvkii a jejich chemickych sloucenin jsou
periodickou funkei jejich atomovych vah,

Vyznam Mendglejevova zakona:

*  Poprvé byl zaveden ur€ity logicky systém v tiidéni prvka, ktery: umoziioval pfedvidat nejen
urtité dal3i prvky, ale té3 jejich vlastnosti

Mendélejev sefadil prvky podle jejich vlastnosti a nevahal porusit pravidio o rostouci atomové véze.

Vyjimku tvofily tehdy t#i dvojice prvki Ar — O, Co - Ni, Te — L. Tyto anomalie byly vysvétleny

pozd&ji aZ po objeveni izotopii. Mendélejev vynechal v tabulce prazdna migta'pro dosud neobjevené
1



prvky a na zaklade zékonitosti vyplyvajicich z této soustavy predpov&dél i jejich fyzikalni a chemické
viastnosti.

Napf'. ekabor (prvek mezi Ca a Ti), ekaaluminium a ékasilicium (prvky mezi Zn a As).
Teprve po 6-ti letech byl objeven ekabor (Ga)
Dale Mendélejev upfesnil atomové vahy nékterych prvki (Ce, Th, La)

Do PSP byly postupné zafazovany nové objevované prvky; podil na tom tkolu mél i pritel
Mendélejeva €esky chemik Bohuslav Brauner; navrhl napt. zatadit dalsi prvky vzécnych zemin mezi .
cer a tantal, pfedpovédél v roce 1902 prvek o atomovém &isle 61.

Na zakladé atomového Cisla (dnes protonové &islo) byl Mendélejevity pefiodicky zakon upfesnén:
Vlastnosti prvki a jejich sloudenin jsou periodickou funkef jejich protonového &isla.

’

Upravy periodické tabulky
1} kratka periodicka tabulka

2) Dlouha periodicka tabulka (neptechodné — zakladni — prvky jsou oddéleny ptrechodnymi prvky.
Prvky jsou fazeny pfesné v pofadi, jak se zapliiuji elektrony jednotlivé orbitaly)

3) Velmi dlouh4 periodicka tabulka (lanthanoidy a aktinoidy jsou v&len&ny pfimo do tabulky)

Pozndmka: prvni Mendélejevova periodickd tabulka prvkii z roku 1869 svym tvarem spise Pripominala
spi§ dlouhou periodickou tabulku.

Charakteristika dlouhé¢ periodické tabulky
- o Tabulka je rozdélena na &asti, kde se zapliiyji orbitaly s, p, d,
*. Prvky jsou sefazeny do sedmi vodorovnych fad, tzv. period, a 18 svislych slouped, tzv. skupin

* KaZda perioda zagina zapliiovanim orbitalu s o hlavnim kvantovém &isle rovném &islu periody
a je zakongena Gplnym obsazenim orbitall p (elektronovou konfiguraci vzicného plynu).

konﬁgﬁrace prvki - polet prvkil v periodg
1. perioda . _ 1s'1s? _ 2
2. pefioda . 2sl2p° - 2522p6‘ “ ' 8
3. perioda : 3s'3p° — 33‘23;)6 ' 8
4, perioda : 45'3d"4p” - 4573d™4p° | 18
S. perioda | 5s'4d"5p° — 55%ad""5p° | | - 18
6. perioda -6s‘4f°5d96p° — 6s°4f'5d""6p° — 32
5




* Vdané periods se zapliiuji orbitaly leZici v energetickém rozmezi ns — np, kde n je &islo

periody a soudasné i hlavni kvantové &islo,
Prvky analogickych vlastnosti Jsou zafazeny pod sebou a vytvateji tak svislé skupiny (sloupce &
grupy). Atomy prvki umisténych pod sebou maji analogickou stavbu elektronového obalu. Prvky

nepfechodné (zakladni) jsou umistény v hlavnich skupinich, prvKky piechodné Jsou -umistény ve
skupinach vedlejsich.

— : —_— S - o :
hlavaf vedlefi ‘ - Mo ‘ j Tabulka 4-2 Schematicks periodicks tabulka, 7 zna¥( hlavni kvantové dislo ‘ ]

‘ - . ) j t 2 3 C 12 1B w1515 17 9
RO A S A R B T P : ; ‘ Vit
! : i i P T r—+—— t [H | m v v v ovilme

i i i ‘ A " ' -
i ; b . 2 | Li Be b B C N O F Nei.
i ) . 3 I m .. VII | n.
4 K Se 3d Zn np
ns
Y - cd
5 iR fla - . und sg
1
6 |cs
1
: !
1
7 Fr EI'.- Ac
l'l
1y
i
L:... Ce 4f
i (2 %
Flleva 2 vediejs skupicy periodicks tabulky prvid - plschodng a nepfechodns prvky ' g 3

Pozn. Podle nejnovjsiho tridéni Jsou ve.skupinach A prvky, jejichz atomiim piebyva nad strukturu
nejblize niziho vzacného plynu méng elektronii, nez kolik Jim chybi do struktury vy3s3iho vzicného
plynu. U prvki skupiny B je tomu naopak; nad strukturou nejblize niz$iho plynu jim pFebyva vice

elektront, nez kolik jim chybi do struktury vy$siho vzacného plynu.

Cislovéni Jednotlivych skupin a rozdgleni na skupiny A a B je uvedeno v tabulce. Sloupce se &isluji
zieva arabskymi &islicemi 1 — 7, k nim se pfipojuje pismeno A, do 8. skupiny zahrnujeme trojici
sloupclt a oznadeni A se obvykle vynechava. Dalgi skupiny &islujeme znovu 1 ~ 7 a piipojujeme
symbol B. Skupinu vzicnych plynli oznagujeme O. Z tabulky je téZ patrné, Ze B, Al a C, Si patfici do
skupiny A pfesouvame ‘do oblasti prvka zapliiujicich orbitaly p. Nékteré skupiny maji vZité trividlni
nazvy.

Valenéni elektrony: maji nejvEtsi vliv na vlastnosti prvkil, maji nejvysi energii

Zé!dadn_i prvky: valenéni elektrony Jsou umist¥ny v orbitalech ns a np, kde n je &islo periody, v ni
Jje prvek umistén

Prechodné prvky: valenéni elektrony jsou umistény v orbitalech ns a (n-1)d

Valengni elektrony prvki mizeme urdit ze zédpisu jejich elektronové konfigurace pomoci nejbliz¥iho
predchézejiciho vzdeného plynu. Valendni elektrony ma atom prvku umistény maximalné ve dvou
3



typech orbitalil navic oproti elektronové konfiguraci pfedchazejiciho vzacného plynu. Mi-li prvek
takové elektrony ve tfech typech orbitali, napt. 4dSsSp, pak mezi né politime pouze elektrony

z poslednich dvou typi orbitalii — tedy z orbital 5s 5p.

5A | 7a ) 4

64 8 3A chalkogeny |-
. halogen!
vzdené
plyny
He
B|fC][N]|[ O] F]|ne
allsi|ipll si|allar
V 'C Mn {F Co M| Cu Zn |Ga| |Ge||As||se!|me!| Ky
‘M Mo Tei{Re Rh Pd] Az & || |sel|se{] |l 1}]xe
-'ra.WReoSIrP:AqunpbmpoA:_Rn
E E N :
(22
lanthangidy fatinové
akinoidy {:\., LB [ j4 s ][] [m] :
2B 48 68 0 )
o | (=] [e] [e]
platinové
kovy
tridda
Zeleza

Rozdélent periodicks tabulky prvied na skupiny A a B — trividlnd nézvy skupin

Qbecné vlastnosti prvkii vyplyvajici z jejich elektronové konfigurace

1. Velikost atomu

Tzv. atomovy polomér je 10* — 10° krat v&ts; neZ polomér atomového jadra. Z dualistické povahy
elektrond vyplyvd, e atom nemd ostie ohranifeny povrch, ale difuzni. Proto musi byt velikost
atomového poloméru uréena ze vzdalenosti mezj atomy. Atomovy polomér je roven poloving
naméfené mezijaderné vzdalenosti. Na velikosti atomii maji primérni viiv pfitazlivé sily mezi
atomovym jadrem a vnj3imi elektrony. '

Velikost atomu se méni s: a) pozitivnim nabojem atomového jadra (potem protond)

b) poctem obsazenych stupek atomu elektrony

Z vySe uvedenych divodi plyne:

* Velikost atomi v dané periodé se zmensuje s rostoucim Z s vyjimkou vzacnych plyni
* Velikost atomf v hlavni skupiné se zv&tiuje s rostoucim Z

Pozndmka: Plati pro atomy zékladnich prvki, nebot jejich elekironové konfigurace valenénich elektroni: Jje aZ na
hodnotu hlavniho kvantového &isla stefnd,

2. Velikost iontii

Polomér kationtu je men$i a aniontu v&tii nes polomér atomu, z néhoZ tyto ionty vznikaji.
Polomér kationtu, ktery je odvozen od daného atomu, se zmen3uje s jeho rostoucim nabojem.

b
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Vdané skuping zakiadnich prvkéi s rostoucim Zse zvétSuje i polomér aniontu. V dané period&
zékladnich prvkd s rostoucim Z se zmenSuje polomér aniontu, ‘ O Q
Yo P Fe*

3. Elektropozitivai a elektronegativni charakter prvki

Elektropozitivngj$i bude prvek tim vic, &im méng se lisi jeho elektronovd konfigurace od
konfigurace predchazejiciho vzacného pPlynu a &im ma véei atomovy polomér.
Nejelektropozitivagjsi jsou alkalické kovy a Z nich nejevovji Je cesium (neuvaZujeme-li francium).

Elektronegativngj$i prvek bude tim vic, €im méné se li§f jeho elektronova konfigurace od konfigurace
nasledujiciho vzicného vzicného plynu a ¢im je jeho atomovy polomér meni.

Al

- Prvek je kovem, jestlize potet elektronil jeho nejvyssich zaplﬁovaﬁfch orbitalii (téhoZ hlavniho i
vedlejiiho kvantového Cisla) je roven &islu periody, do niZ prvek pat¥i nebo Jje mensi,

4. lonizaéni energie a elektronovi afinita

Ionizadni energie: energie, kterou je nutno dodat k odtr¥eni elektronu od atomu. Aby doslo
k odtrZeni elektronu zjeho elektronového obalu, musi se piekonat pfitaZliva sila mezi jadrem a
elektronem. ProtoZe velikost pritazlivé si ly klesa s rostouci vzdalenosti elektronu od Jadra, je ziejmé,
Ze hodnota ionizadni energie bude zaviset na atomovém poloméru daného prvku.

Yonizaéni energie v dané skuping klesa s rostoucim Z (zvySuje se atomovy polomér)
V dané periodé s rostoucim Z se zvySuje ioniza&ni energie (zmen3uje se atomovy polomér).

Hodnota ioniza&ni energie ma vliv na reaktivitu daného prvku. Cim je hodnota ionizaéni energie -

mensi, tim je dany prvek reaktivngj8i (za pfedpokladu, ze se jednd o vznik iontovych sloucenin),
protoZe miiZe snaze od¥tépit valendni elektror. ' Lo

Elektronové afinita: energie, ktera se uvolni, jestlize atom piijme elektron. Na velikost hodnoty
elektronové afinity maji vliv tyto faktory: - '

a} velikost atomového poloméru

b} mnoZstvi ptijatych elektronti atomem

¢) stabilita elektronové konfigurace vzniklého aniontu

_ .ad_ a) s rostouci Z zékladniho prvku v dané skupiné klesa hodnota elektronové afinity

ad b} snadngji se tvoii aniont X nez X! (k pfipoutani druhého elektronu je nutné prekonat odpudivé
sily aniontu X' + &'— X

ad ¢} porovname-1i velikost prvni elektronové afinity u dusiky, kysliku a fluoru, zjistime, Ze ne;jvyssi
Je ufluoru (pfijmutim 1 ¢ se na F vytvofi velmi stabilni elektronova konfigurace vzdcného plynu).
5
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- V dané periodé s rostoucim Z stoupa hodnota elektronové afinity p¥isluiného prvku.

5. Elektronegativita
Je to mira schopnosti atomu pFitahovat elektrony sdilené sjin)’/m atomermn

Zavéry vyplyvaiici z hodnot elektronegativit:

a) vhlavm’_ch skupinich PSP klesaji hodnoty elektronegativitisrostoﬁcim Z (zvyduje se
elektropozitivni, kovovy charakter prvku) ' ' :

b) v periodach zikladnich prvki stoupa hodnota elektronegativity s rostoucim Z, (klesé
kovovy charakter, zvy3uje se charakter elektrbnegativni)‘. - o

¢) z hodnot elektronegativit prvkii ve sloudeniné lze urdit oxidacni &islo prvkd, a tim i
spravny nézev; napi. OF, — difluorid kysliku, nikoliv oxid fluorny

~d). z velikosti hodnot elektronegativit stiedového atomu oxekyselin stejného obecného vzorce
lze usuzovat na jejich kyselost; s rostouci elekironegativitou stfedového atomu dochdzi k vtsf
polarizaci vazby O — H; tzn, k snadn&j3imu odstépeni H* (napt. HCIO je silngjf kyselina ne¥
HIO)

) prvky o vysoké elektronegativité a malém atomovém poloméru (O, N, F) tvo¥i s vodikem

o s

vodikové mistky, které zapficittuji vy$si bod varu, rozpustnost ve vodg, atd.

f) hodnoty elektronegativit navzijem vizanych prvki uréuji charakter chemické vazby

6. Hustoty prvki

Zavisi na atomovém poloméru, relativni atomové hmotnosti, krystalovém uspoiddani. Nejvyssi

W

hustoty jsou u pfechodnych ph}ki’:, 'které maji maly atomovy polomér a nejtésnéjdi krystalové
usporadani.

7. Teploty tani .
a) vétSina kovd a polokovii ma vy33i teploty tani neZ 0°C (Na, Mn, Cu)
b) pouze nékolik malo (v&tiinou nekovovych prvkil) ma ni%éi bod tani ne 0°C (Ha, 05, Ny)

¢) vé&ina prvki je tedy za normainich podminek v pevaém skupenstvi, nékolik malo v plynném
stavu a pouze dva v kapalném (Hg, Bry) :

Teploty tani zavisi na druhy 2 pevnosti vazeb mezi atomy prvki, typu krystalové mfizky.

Pevnost kovové vazby zivisi prevaing na:




a) pottu valen&nich elektrondi piislusného prvku
b) velikosti atomového poloméru

¢) stabilité elektronové Konfigurace

Z vy3e uvedenych faktord napf. vyplyva:

A) alkalické kovy maji vyssi teplotu tani nez kovy alkalickych zemin (alkalické kovy maji pouze 1
valenéni elektron a vt atomové poloméry) :

B} prvky skupiny Zn maji vzhledem . k ostatnim piechodnym koviim nizké teploty tani (stabilni
elektronova konfigurace (n-1)d"ns?)

.C) vétiina prvkd, mezi jejich? molekulami existuji van der Waalsovy sily jsou za normélnich
podminek plynné a maji nizké teploty tani, napt. He (-269,8 °C) ma niZsi teplotu tini nez Rn (-71 °C)

Poznamka: Pevnost van der Waalsovych sil se zvy3uje s rostoucim protonovym &islem prvki, &m
Jsou pevngjsi van der Waalsovy sily, tim jsou body tanf vy$§.
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Yor. 4-6 Vivojove tendence V¥znamnych atomovych charakteristik v Pperiodickém syst‘ému

8. Vlastnosti sloudéenin

Jestlize se v PSP periodicky méni nékters fyzikdlni a chemické vlastnosti prvki (je zfejmé, Ze se
budou periodicky ménit i vlastnosti Jejich slougenin). Vlastnosti slougenin jsou zavislé na charakteru
vazeb ve sloudening. Napt. slouéeniny maji tim vic iontovy charakter, &im jsou prvky v PSP vice
vzdaleny (pt. KF); charakter vazeb ve sloudening zavisi na hodnotd elektronegativit prvki (napf.
NaOH je slabsi bazi nez KOH)

Oxidy: patfi mezi nejznama;jsi slouCeniny prvki, existuji tém¥ od V§ech prvki. Na charakter vazby
mezi kyslikem pFislusnym prvkem maZeme usuzovat z velikosti ¢aste&ného’ (parcisiniho) naboje na
atomu kysliku. Ve viech oxidech ma kyslik Caste¢ny zdpomny néboj;‘éim vy$8i je absolutni hodnota
nébbje, tim vice bude prevagovat iontovy charakter vazebnych sil. Z charakteru vazebnych sil
usuzujeme. na nékteré fyzikilni a chemické vlastnosti, krystalovou strukturu. Napf. kovalentni oxidy
(COy), vytvateji molekulové krystaly; oxidy typu MO krystaluji pfevazné v miiZce NaCl apod.

&
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O acidobazickych vlastnostech oxidii rozhoduje parcialni naboj na atomu kysliku. Zasadity charakter

v

maji ty oxidy, jejichZ kyslikovy aniont ma vy$3i zaporny &astedny naboj, ma vétsi schopnost byt

donorem elektronového paru pii acidobazickych déjich.

Napfiklad:

a) vSechny oxidy alkalickych kovii maji silné zésédit)'r charakter, s vodou poskytuji silné

hydroxidy, jejichZ bazicita stoupa s rostoucim Z (zvy3uje se parcidlni naboj) -

[y

b) - tvofi-li piechodny prvek vice oxidi, pak oxid ve vy$$im oxidadnim &isle méa nizi parciélni
ndboj neZ oxid s niz§im oxida¢nim &islem ‘ '

MnO '

_ oxid Mn203 MDOZ Mn207
parcidlni ndboj | 041 034 0,29 20,20
charakter zasadity amfoterni. kysely

S rostoucim podtem atomii kysliku dochizi ke zvy$ovani astetného kladného naboje stiedového
..atomu. Proto se Kysely charakter oxidii zvySuje s rostoucim poctem atomu Kysliku v molekule
oxidu. V3echny oxidy mohou plsobit jako oxidaéni &inidla. Jako redukéni &inidia pusobi pouze ty,

v nichZ prvek neni v nejvy33im oxidagnim &isle. (FeO, SnO)

Rozptistnost anorganickych latek ve vodé

a) oxidy: vétSina oxid{d je nerozpustna s vyjimkou oxidi alkalickych kovi, alkalickych zemin a
vétSiny oxidi mekovil. Lze Fici: ve vodé rozpustné jsou silng kyselé a silng bazické oxidy,
- nerozpustné jsou oxidy s nevyraznymi acidobazickymi vlastnostmi.

[l

kyselé oxidy,
(rozpustné)

wl Y M Mo 2
W N

Ba| La H T W /| Re

Ca| & TV |——’/F/Co N

RuRthAngInSnSb,n_'wlg

Au

T ik o -
hried cerozpustné oxidy

(rozpustad)

b). Hydroxidy: oblast nefozphstn)?ch hydroxidii v PSP se témér shoduje s oblasti ne-ro:z'pﬁsm)?ch
- oxidd; tzn.-ve 'vodé rozpustné jsou silné bazické hydroxidy



H * rozpustné
i [o
Na |Mg ] al {
K ojG S T v & M Fe o M o zn G Ge
Re - Sr “Y Zr Nb Mo Te Ru Rh Pd Ag Cd ‘In_ Sn
__(Es___ Ba La Hf Ta W  'Re Os Ir Pt An  Hg m Pb _m
rozpustné nerozpustné
hydroxidy - . hydroxidy

c) Fosforejénany, uhli¢itany,

nerozpustné, _

Rozpustnost hydroxidit

swawe

siriCitany alkalickych kovi jsou rozpustné,_'_ ostatni vesmés

H fosforednany,
uhliditany

. sifigitany
Li Be z.ls«r‘netyai‘l
Na | Mg i Al
K |[C & T Vv ¢ Mn F G Cu In Ga Ge

PYRO {8 Y  Zr Nb Me Tc Re Rh P4 Ag Cd In  Sn
Cs, [Ba La Hf - Ta W Re Os Ir Pt Au  Heg |TI Pb  Bi
£ rozpustné nerozpustng

d) Fluoridy, chloridy,
Jjsou uvedeny v tabulce.

o

Ba®

-¢) Salfidy: kromé sulfid alkalickych kovi, alkalickych ze

-]

bromidy a jodidy prvki se vyznaluji dobrou rozpustnosti, vyjimky

N ar | F
o CT,Br.1°
Culo
LB Ag CTLBr "
Hgy . _
I w | o {op | S
— | e
""" . F,CL,Br.1-

Nerozpustné halogenidy

min a (NH,),S jsou nerozpustné,

“““ ]
L ’ (NH,)
Li Be
Na Mg
|
K Ca |8 T V & Mn Fe Co Ni  Cu
Rb g [y Zr Nb Mo T¢ Ru Rh Pd ‘Ag
s B2 |la Hf Ta W Re 05 & p Au
rozZpustné nerozpustné
sulfidy sulfidy

' Roipus(nost_ sulfida

Periodicita oxida&nich stavii prvkd

Vétsina prvki se ve sloudeninach vyskytuje v n&kolika riznych oxidadnich stavech. Nekteré z nich

Jsou Casté a stabilni, jiné mené béZné a nestilé,
dosaZeno stilé elektronové konfigurace.

9

Stabilni jsou oxida¢ni &sla prvka, u nichz bylo
Nejstalejsi jsou konfigurace vzégnych plynii (ns’np®),



konfigurace elektronové osmndctky. tzn. pseudovzacného plynu (nsznp‘;ndio) a konfigurace elektronové
dvacitky a inertnim elektronovym parem [nsznpﬁndw(nﬂ)sz] '

Konfigurace vzicného plynu, konfigurace pseudovzacného plynu

Maximalni kladné oxida&ni &slo prvku: souvisi s jeho postavenim v PSP a shoduje se s &islem
sloupce, v némz prvek le#i, Dosazent téchto oxidatnich &isel Jje u prvki skupin A spojeno se vznikem
. konfigurace vzéeného plynu, u prvka skupin B se vznikem elektronové osmnactky. Vyjimky existuji
“napf. u kysliku (6B), nékterych halogend.(7B) a u.prvkd 8. skupiny. Max. oxida&ni stavy u n&kterych
z téchto prvkil jsou nizsi, kyslik neochotn® tvoii kladné oxida&ni ¢islo; F ma ve viech slougeninch jen
zaporné oxida&ni ¢islo; u vétiiny vzcnych plynii se nepodafilo pFipravit slou€eniny, v nichz by byly
vzacné plyny v oxidaénim &isle VIII. Vyjimku tvofi i vy$$i maximélni kladni oxidagnf &isla ne je
&islo skupiny — Cu, Cu™, Ag™ Aul™, ' ' :

Maximilni ziporné oxidadni gislo prvku: hodnotu &isla urlime jako rozdil 8 — &islo skupiny (napf.
prvky 7B: 8-7—oxidagni &islo je — I). Vzniklé iof_lty maji konfiguraci nésledujiciho vzacného plynu,

Konfigurace elekironové dvacitky: dalsi moZnost stabilizace atomd prvki elektronova dvacitka
$ tzv. inertnim elektronovym parem ns’np®nd'®(n+1)s?

Dochaézi k ni u ngkterych prvkil skupiny B leZicich ve 4., 5. a 6. Periodé
Prvky skupiny 3B dosahnou oxidaniho &isla I

Prvky skupiny 4B dosahnou oxidaéniho &isla II

Prvky skupiny 5B dosahnou oxidacniho &ista I

Prvky skupiny 6B dosahnou oxidagniho Cisla IV

Prvky skupiny 7B dosahnou oxida&niho &isla V

. Stabilizace elektronové dvacitky stoupé se vzriistem Z ve sloupcich PSP a je tim vy$31, &im vy$3i je
&islo skupiny.

Napr.
dvacitkg ‘ ‘ . osmnéctka
Gl < Ge'.
Sn" = Sn'
o > Pb
.
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- Pro prechodné prvky je charakteristicky v&t3i podet oxidagnich

isel. Lze formulovat hrubé pravidlo:

stabilita vysSich oxidaénich stavii vzrists s rostoucim Z; WO,* Jje stalejsi nez CrO4*; u ni%ich
oxida¢nich stavii je tomu pravé naopak Cr'" jsou stalejsi nez WL,

Ve sloupcich PSP se projevuje tzv. sekundarni eriodicita
obdobou prvki periody n; tedy chemické viastnosti prvki
velmi blizké. Napf. trojice prvki Cl, Br, I - b&zné existuji Cl

L Hs
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Pozorujeme, Ze prvky periody (n+2): Jjsou
stojicich ve sloupci ob jedno misto Jjsou
Oyg, 10y, velmi nestaly je aniont BrO,".
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Depravidelnd stekmonovs

0 zapamatovani si periodické tabulky prvki

Mnemoterchnické pomiicky p p p Yp

Yodorovné fady:

I. He — He

_ 2. Libal Bedtich BoZenu Celou Nahou O Fuj Nestydo

Svislé fady A:

L.

Hanu Libal Na Kolinka Robustni Cesti# Franta

2. BéZela Magda Cationem Srazila Bann Ramenem

3.

4,

7.

8

Byl Aljosa Gagarin Indicks Tlama?
Co Si Germéni Sn&dli Pak bledli
Na3 Pan Asistent Sbalil Biletaiku

O Sletno Sejméte Téz Podprsenku

Fikani Chlapici Brousili Italiim Antény

.. Herbert Nechce Armadni Krasavici Xénii Ranit

Svislé fady B:

3B. Scotland Yard Lapil Anglického Cestare

4B. Tisice Zrzavych Hafant Thoria

" 5B. V Niobii Tavi Protaktinium

11

t nap'nd"(n + 1) &




6B. Cromagnonci Mofili Waldemara
7B. Mnoha Technika Rezavi
8-10B. Ferina Cobalf Nici
Rumem Rozohnén Podstavec
Osamély Irsky Planetolet
1B. Cucej Agave Aurelie

2B. Znovu Cadi Hydrargyrum (Rtuf)

Lanthanoidy;

Laciné Ceny Prasat Nedbvolily Prometheovi Smésti Europu GdyZ Théby D}"chély Horkou |
Erotikou Tmavymi Ybiskovymi Loukami

Aktinoidy:

Osmdesét devét Activnich Thébanl Pachalo Ukrutné Nepfistojnosti Pitjéujice Americky Camyk
Bokakotorskému Califovi Esteticky Formujice Mladého Noblemana Laworovicou
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