3. CHEMICKA VAZBA
3.1. Vystavba elektr onového obalu

Zakladni pojmy:

Atomovy orbital

Atomovy orbital je funkce, ktera popisuje prostorové rozloZeni elektronu v poli jednoho
atomového jadra. MiZe byt chdpén jako prostor, ktery je s uréitou pravdépodobnosti obsazen
elektronem nebo parem elektroni s opa¢nym spinem. Plochy s nulovou pravdépodobnosti vy-

skytu elektronu daného orbitalu nazyvame nodanimi plochami.

Kvantovéaida (n, 1, m)

ReSeni Schrédingerovy rovnice pro atom vodiku je mozné pouze pro specifické hodnoty
kvantovych ¢isel n, | a m . Tato kvantova ¢ida uréuji energii, tvar a prostorovou orientaci
atomovych orbitala (s, p, d af orbitaly). Vzgemné vztahy mezi kvantovymi ¢isly uréuji pocty
orbitalt v jednotlivych vrstvach elektronového obalu atomu.

Elektronovy spin (m,)
Dasi kvantové ¢ido, které mize nabyvat hodnot pouze +1/2 nebo -1/2 a uréuje spinovy
stav elektronu v orbitalu.

Efektivni naboj jadra (Z)

V dadedku odstingni ostatnimi elektrony neptasobi na elektron atomu jadro svym celko-
vym nabojem Z. Vysledny snizeny naboj Z, nabyva odliSnych hodnot pro rizné skupiny elekt-
rona (TAB.1V.).

Elektronova konfigurace

Rozdéleni elektroni atomu nebo iontu v prisusnych atomovych orbitalech.

Zakladni stav atomu

V z&ladnim stavu atomu jsou vSechny elektrony na energeticky nejnizsi mozné hlading.



Excitovany stav
V excitovaném stavu ma atom minimaneé jeden elektron na vysSi energetické hlading nez

v z&kladnim stavu.

Vystavbovy princip atomovych orbitala

Poradi atomovych orbitali podle rostouci energie ve viceelektronovych atomech uréuje
vystavbovy princip. V uvedeném poradi pak v atomu elektrony jednotlivé orbitaly zapluji. Pri
uréovani energetického poradi orbitald, jehoZz znalost je nezbytna pro zpis elektronovych kon-
figuraci, vyuzivdme jednoduchych pravidel (pravidio n + |, vystavbovy trojuhelnik). Zptsob

obsazovani atomovych orbitalti je dan Pauliho principem vylu¢nosti a Hundovym pravidliem.

Pauliho princip vyluénosti
Kazdy orbital miaZe obsahovat maximané dva elektrony s opacnymi spiny; elektrony se

stejnymi spiny musi obsazovat razné orbitaly.

Hundovo pravidlo
Elektrony se na degenerovaném souboru orbitali (orbitaly se stejnou energii) rozmist’uji
tak, aby byl obsazen co ngjvétsi pocet orbitali jedingm elektronem (snaha po nejvyssim moz-

ném poctu nevykompenzovanych spina, tj. neparovych elektrona).

lonizaéni energie (1,,)

Energii, kterou musime vynaloZit, abychom z atomu v z&kladnim stavu odtrhli elektron
za vytvoreni kationtu, nazyvame ionizaéni energii. OdtrZeni nejslabgji poutaného elektronu od-
povida 1. ionizacni energii 1, (TAB.V.), vytvoreni ionti s vySSim ndbojem odpovidaji ener-

giim vySSich stupnu 1.

Elektronova afinita (A,)

Energie, uvolnéné pii zachyceni elektronu neutralnim atomem za vytvoreni aniontu,

odpovida elektronové afinit¢ A, (TAB.VI.). Periodické zmeny hodnot |, a A, vychazeji se zmen

atomovych polomeri a Z atoma.



Atomovy polomér

V pripadé kovi je za atomovy polomeér povaZzovéana polovicni mezijaderna vzdaenost
nejblizSich atomi v kovovych krystalech. Vzhledem k tomu, Ze tyto polongry jsou zavidé na
koordinacnich ¢idech atomd, byly odvozeny prameérné relativni poloméry kova (TAB.VIL.).
U nekovt je za atomovy polomeér povaZzovan polomer kovalentni, tj. polovina mezijaderné

vzdaenosti dvou stejnych atomi, vazanych jednoduchou vazbou (TAB.VIIL.).

Hraniéni atomoveé orbitaly

Hrani¢nimi orbitaly atomu jsou nejvysSi obsazeny atomovy orbital a nejnizsi neobsazeny
nebo zpoloviny obsazeny atomovy orbital. Tyto orbitaly rozhodujicim zpisobem ovliviuji dist-
ribuci elektrond pii tvorbé vazeb.

Priklad 3.1.1. Ur¢ete energetické poradi nésledujicich atomovych orbitali : @) 4sa 3d;
b) 4f a5p; c) 4sa 3p.

ReSeni: K feSeni problému vyuzijeme empirického pravidla, podie kterého vzristaji ener-
gie orbitalt srostouci hodnotou souctu jejich kvantovych ¢isel n al. Pri stejném souétu n + |
mé& mensi energii orbital s mensi hodnotou n.

a) Pro orbitaly 4s a 3d plati sou¢ty 4 + 0 =4 a3 + 2 = 5. MenSi energii bude mit
orbital 4s.

b) Pro orbitaly 4f a 5p plati soucty 4 + 3=7 a5+ 1 = 6. Mensi energii bude mit
orbital 5p.

c) Pro orbitaly 4s a 3p plati soucty 4 + 0 = 4 a3 + 1 = 4. Zde rozhoduje velikost

hlavniho kvantového ¢isla, mensi energii bude mit orbital 3p.

Piiklad 3.1.2. Vysvétlete, pro¢ zvySeni efektivniho naboje jadra Zy (TAB.IV.) pro

elektron na orbitalu 2p je menSi mezi atomem N a O nez mezi atomem C aN.
ReSeni: Pri prechodu od C k N dal& elektron obsazuje prazdny 2p orbital. Jdeme-li od N
k O, dalsi elektron musi obsadit 2p orbital, ktery je jiZ jednim elektronem obsazen. Zde se pro-

jevi silngjSi repulsni sily atim i nizSi rozdil mezi hodnotami Z.

Priklad 3.1.3. Napiste elektronovou konfiguraci atomu arsenu (Z = 33).



ReSeni: Negjdiive s sestavime dostatesné rozsahlou fadu atomovych orbitalti podle vzri-
stgjicich energii. Na jednotlivé orbitaly pak postupré formou ,,exponenti“ dopliiujeme elektro-
ny. Respektujeme pritom maximani pocty elektrond, jeZz na skupiny orbitaltt mohou byt umis-
tény. V pripadé arsenu timto zptisobem doplnime 33 elektrona a elektronovou konfiguraci za-
piSeme:

As: 1s? 252 2pb 32 3p6 4s? 310 4p3

Zapis lIze zjednodudit pouzitim symbolu nejblize niz&iho vzacného plynu, ke kterému do-
plnime piebyvajici valencni elektrony:

As: [Ar] 4523d104p3

Piiklad 3.1.4. Napi&te elektronovou konfiguraci atomu Ti.

ReSeni: Na zékladé pravidel vystavby elektronového obalu odpovida 22 elektronim ato-
mu Ti nésledujici elektronové konfiguraci

Ti: 1s? 252 26 352 3pb 452 3d2 nebo [Ar] 42 3d?

s dvéma 3d elektrony v raznych orbitalech s paralelnim spinem. Vzhledem k tomu, Ze od
atomu Ca je energie elektront v orbitalech 3d vySSi nez v orbitalech 4s, orbitaly je nutno na-

psat ve vy3e uvedeném poradi.

Priklad 3.1.5. Odvod’te elektronovou konfiguraci atomu chromu.

ReSeni: Atomu chromu s 24 elektrony by odpovidala elektronovéa konfigurace [Ar] 482
3d*. Snaha po dosazeni minima celkové energie se u nékterych prvki viak projevuje poruse-
nim vystavbového principu a u chromu byla experimentdné prokézana konfigurace [Ar] 4st
3db. V didedku plathosti Hundova pravidla zde konfigurace nst (n-1)d® s maximanim poétem
nespérovanych elektroni vykazuje mensi energii nez konfigurace ns? (n-1)d*.Obdobné se u

nékterych prvkua prednostné uplatiiuje konfigurace nst (n-1)d0.

Piiklad 3.1.6. Napiste elektronovou konfiguraci atomu wolframu v z&kladnim stavu.
ReSeni: Prvek ma o 20 elektroni vice nez xenon, z toho 14 elektront v orbitalechf.  Z
analogie s chromem lze ocekévat elektronovou konfiguraci [Xe] 4f14 6st 5d°. Skute¢na

konfigurace v3ak je [Xe] 4f14 652 5d*. Elektronove konfigurace nékterych tézSich prvki bloku
d af vykazuji odliSnosti od o¢ekavanych trendi.

Piiklad 3.1.7. Napi&te elektronovou konfiguraci iontu Ni2*.



ReSeni: Atomu niklu s 28 elektrony by podle pravidel vystavby elektronového obalu od-
povidala elekronova konfigurace [Ar] 3d1° 45°. Mezielektronové repulzni sily deseti elektroni
na orbitalech 3d v3ak vedou ke zvy3eni jgich energie a vydedna elektronova konfigurace je
[Ar] 4<? 3d8. V iontu Ni2*, ktery ma o dva valencni elektrony mén¢ nez atom Ni, vSak vyznam
repulznich sil klesa a elektronova konfigurace odpovida odtrZeni elektroni z orbitalu 4s aje:

Ni2+ : 18?2 282 2p6 3s? 3p® 3d8 4s° nebo [Ar] 3d8 4<°

Piiklad 3.1.8. Namalujte diagramy atomovych orbitali atomu uhliku v zakladnim a nej-
niz8im excitovaném stavu.

ReSeni: Nejprve si napieme elektronovou konfiguraci atomu:

C: |2 252 2p?

Dde namalujeme volné ,,ramecky* pro jednotlivé orbitaly a doplnime do Is a 2s po dvou

elektronech s opacnym spinem:

[~ [~V I | I I
Is 2s 2p
Pak umistime v souladu s Hundovym pravidlen po jednom elektronu se stejnym spinem
do dvou orbitalt 2p:
[EORVZ B 2 [ S O
Is 2s 2p

Atom C v tomto stavu je schopen vytvéret dvé kovalentni vazby. Chceme-li vytvorit nej-

niZsi excitovany stav tohoto atomu, prevedeme jeden elektron z orbitalu 2s do volného orbitalu

2p:

[ ] [~ ] [ I I ]

Is 2s 2p
S timto usporadanim elektrona maze atom C vytvéret ¢tyti kovalentni vazby.

Piiklad 3.1.9. Vysvétlete snizeni hodnoty prvni ionizacni energie |, atomu boru v porov-
néni s atomem beryllia (TAB.V.).
ReSeni: Z atomu B je béhem ionizace jako prvni uvolnén elektron z orbitalu 2p, ktery je

vézan k jadru dabgji nez dva sparovaneé elektrony na orbitalu 2s v atomu Be.



Piiklad 3.1.10. Vysvétlete, pro¢ 2. ionizaéni energie |, atomu chromu je vysSi nez |,
atomu manganu.

ReSeni: Porovname-li elektronové konfigurace obou prvki (Cr: [Ar] 3d5 4st; Mn: [Ar]
3d° 4<?) zjistime, Ze odtrZeni druhého elektronu u chromu predstavuje odtrZeni elektronu z or-
bitali d, které jsou zpoloviny zaplnény (stabilni elektronova konfigurace). Tato ionizace vyZa-

duje vySSi energii neZ ionizace z orbitali s.

Piiklad 3.1.11. Pri prechodu od atomu Li k Be vyrazr¢ klesa elektronova afinita Ag
(TAB.VI.). Vysvétlete davody poklesu.

ReSeni: Elektronové konfigurace atomi jsou [He] 2st a [He] 22, Dals elektron bude
v pripadé Li umistén do 2s orbitalu, v pripadé Be se obsazuje volny 2p orbital, ktery je podstat-

né vice odstinén od jadra a jeho zaplnéni je energeticky nevyhodné (endotermicky proces).

Piiklad 3.1.12. Vysvétlete odchylky od obecnych trendtt zmén hodnot 1. ionizacnich
energii a elektronovych afinit u prvka 3. periody.

ReSeni: Hodnoty |, a A, ve 3. periodé vzriistaji se zvydujicim se atomovym ¢islem prvku.
Vyjimky nachézime:

a) v pripadé 1, (Mg) > I, (Al) a A, (Na) > A, (Al); zde se projevuje vétsi stabilita 3s
elektroni oproti 3p elektronam

b) v ptipade A, (Mg) a A, (Ar) < O; zcela zaplnéné vrstvy nebo podvrstvy atomi nebo
ionta vykazuji mimotrédnou stabilitu a neochotu k prijeti dalSich elektrona

c) v pripadé 1, (P) > 1, (S) a A, (S) > A, (P); opét se projevuje vySSi stabilita z poloviny

zaplnéné podvrstvy u atomu P.

Priklad 3.1.13. Sefad’te uvedené atomy podle rostoucich atomovych polongri:

a) Ca, BaaBe; b) F, B aN.

ReSeni: &) v podskuping kazdy nésledujici atom obsazuje dald vrgj& slupku atomu a ato-
movy polomgr vzrastd; poradi atoma proto je Be, CaaBa.

b) v periodé kazdy nédedujici atom sice obsahuje o jeden elektron vice, ale rostouci

kladny ndboj jadra zpasobuje kontrakci poloméri; poradi atomi je F, N aB.

Priklad 3.1.14. Urcete hrani¢ni orbitaly u atomu Be v z&kladnim stavu.



ReSeni: Vzhledem k elektronové konfiguraci atomu Be (Is? 28? 2p°) jsou hrani¢nimi orbi-

taly orbitaly 2s (nejvySSi obsazené - HOMO) a 2p (negjniZsi neobsazené - LUMO).



Piiklad 3.1.15. Urcete celkovy pocet atomovych orbitalt pro hlavni kvantové ¢iso
n=2 3a4.
(4, 9;16)

Priklad 3.1.16. Jaky je nejvysSi mozny pocet elektroni na orbitalech 4f, 5d, 5f, 6s, 6p?
(14; 10; 14; 2; 6)

Priklad 3.1.17. Serad’te orbitaly v uvedenych trojicich podle rostouci energie a) 3p, 3d,
4s, b) 4s, 3d, 4p; c) 6s, 4f, 3d.

Priklad 3.1.18. Které z orbitalti s uvedenymi kvantovymi ¢isly mohou existovat a) n = 5,
[=2,m=3, b)n=3,1=3, m=2, ¢c)n=4,1=0,m=0.

(©)

Priklad 3.1.19. Znazornéte tvary atomovych orbitali Is, 2s, 2p,, 3dyy, 3dy2.y2 a 3d,2.

Xy’
Kolik nodalnich ploch uvedenym orbitalim nalezi?

;1,1 2; 2; 2)

Piiklad 3.1.20. Pro¢ se zvy3uje Zg pro 2p elektrony pri prechodu od B k C vice nez
v piipadé 2s elektronu pii prechodu od Li k Be?

Priklad 3.1.21. Které z niZe uvedenych elektronovych konfiguraci nejsou povoleny Pau-
liho principem vylu¢nosti:

Q) I 22 2p*  b) 2 282 2pb 33 c) Is? 3p d) Is? 282 2pb 32 3pb 4s? 3d'4

(b; d)

Piiklad 3.1.22. Napiste elektronové konfigurace nize uvedenych atomi aiontu v zéklad-
nim stavu:

C, F, Ca, Ga, Bi, Pb?*, Sc, V3+, Mn2t, Cr2+, Cos*, Crb*, Cu2t, Gd3*, Rh3*, Eud*, Eu?*,
V5+, Mo+,

Priklad 3.1.23. Napiste elektronové konfigurace zékladnich stavii iontd: a) In* alnd+;
b) Fe>* aFe3*; c) AutaAust. Kteréionty z téchto dvojic maji vySSi hodnoty Z,?



Piiklad 3.1.24. Ktery prvek ma v zakladnim stavu stejnou elektronovou konfiguraci jako
ion Nat, Cl-, N3+, N3, O1-?

Piiklad 3.1.25. Urcete prvky, jimz pridusi nasledujici elektronové konfigurace:
a) [Ar] 452 3d'°4p® b) [Ar] 482 3d2 c) [Xe] 69 5d° d) [Xe] 652 4f7 €) [Rn] 752510

Priklad 3.1.26. Za pomoci Hundova pravidla urcete, ktera z nasedujicich elektronovych
konfiguraci neodpovida zékladnimu stavu. Naleznéte atomy, jejichz zékladnimu nebo excitova-
nému stavu uvedené konfigurace odpovidaji.

Is 2s 2p 3s 3p

A W] ia wv] n via via W AW A In_ In 1

[A V] a v] n via va V] A V] aAvin | |

b)

EY AV RKVAVAY] K] [V 9 V]
c)

Ayl Y] RVAVAY] RAY] R4 A ]
d)

Avl [EY] RVAVIAY] RY] REAY ]
€)

(b; e)

Priklad 3.1.27. Naleznéte v radé prvku od vodiku k argonu ty, které:
a) maji dva nesparovaneé elektrony (jsou paramagnetické)
b) nemaji Za&dny nesparovany elektron (jsou diamagneticke)

Priklad 3.1.28. Vysvétlete:
a) snizeni 1. ionizacni energie pri prechodu od fosforu k site

b) zvy3eni 1. ionizacni energie pii piechodu od fluoru ke chloru

Priklad 3.1.29. Porovnejte 1. ioniza¢ni energii atomi Sr, Baa Ra (TAB.IV.). K vysvét-

leni pouZijte predstavu o lanthanoidové kontrakci.



Priklad 3.1.30. Druhé ionizacni energie nékterych prvka 4. periody jsou

Ca Se Te Vv Cr Mn

11,87 12,80 13,58 14,15 16,50 15,64 eV
Urcete orbitaly, ze kterych jsou elektrony odtrhavany a vyswétlete trend v uvedenych

hodnotéch.

Piiklad 3.1.31. Ktery z dvojice uvedenych prvka bude mit vySSi hodnotu 1. ionizacni
energie?a) Li, Na; b) Na, Mg; ) N, F; d) O, S

Piiklad 3.1.32. Serad’te podle rostoucich hodnot I. ionizacni energie prvky:
a) F, NeaNa
b) Ba, Cs, F, SaAs

c) Fe, Co, Ni aCu

Priklad 3.1.33. Proc je ionizacni energie atomu O mensi nez atomu N, piestozZe je jeho

elektronegativita vyssi?

Priklad 3.1.34. Vysvétlete, pro¢ mé atom He vySSi hodnotu ionizacni energie nez ostatni

atomy.

Priklad 3.1.35. Urcete, ktery z prvkia v uvedenych dvojicich (uvedena at. ¢ida) by mgl
vySSi hodnotu 1. ionizaéni energie @) 56 a88; b) 6 a7; c) 8 a 16.

Priklad 3.1.36. Vysvétlete pokles elektronoveé afinity pii prechodu od atomu C k N.

Priklad 3.1.37. Vysvétlete, pro¢ fluor tvori ochotnéji anion nez ostatni halogeny.

Priklad 3.1.38. Serad’'te podle rostoucich atomovych polongri prvky: a) Ga, SeaKkK;
b) N, AsaBi; c) Ni, Mna Sc; d) Ce, Nd a Gd.

Priklad 3.1.39. Urcete hrani¢ni orbitaly atoma aiontd: Mg, As, Fe, Xe, Al3*, Co2+, Sc3*
a Sms+,
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3.2. Kovalentni aiontova vazba

Zakladni pojmy:

K ovalentni vazba

Siln4 pritaZliva sila, kterd udrzuje pohromadé atomy v molekule nebo komlexnim iontu a
vznika sdilenim elektronového paru dvéma atomy. Kazdy atom prispiva ke sdilenému elektro-
novému paru jednim elektronem; podle poctu sdilenych elektronovych pari mezi dvéma atomy
rozeznavame vazbu jednoduchou, dvojnou nebo trojnou. Kovaentni vazba ma vyrazré smero-

vy charakter.

Poléarni kovalentni vazba
Kovaentni vazba, ve které elektronova hustota neni rozdélena rovnomérné vzhledem
k rozdilné elektronegativité atomi. Elektronova hustota je posunuta k elektronegativngjSimu

atomu, ktery nese zgporny parciani néboj; druhy atom ma parcialni naboj kladny.

L ewisovy strukturni elektronové vzorce

Lewisovy strukturni elektronové vzorce poskytuji obraz o vazebnych pomeérech ve slou-
¢eninach s kovalentnimi vazbami. Schematicky znézoriuji rozdéleni sdilenych elektronovych
part a vyznaduji i elektrony, které se na vazbach nepodileji (nevazebné elektrony). Fi kon-
strukci vzorch se vyuziva oktetového pravidla, tj. snahy atomi po dosaZeni osmi elektrona ve

valenéni vrstve.

Rezonanéni strukturni vzorce

Molekuly (ionty) s delokalizovanymi elektrony je nutno znazornit nékolika rezonancnimi
strukturnimi vzorci, které predstavuji mezni stavy rozloZeni elektronové hustoty. Skutecné
roz-loZeni elektrona je ,kombinaci“ rezonancnich struktur. Nejniz&i energii maji rezonancni

struk-tury s negjmenSimi formanimi naboji atoma.

Formalni néboj a oxida¢ni ¢ido
Formalni naboj umoZziuje priblizné charakterizovat rozmisténi valencnich elektrona po
atomovém skeletu molekuly. Je dén rozdilem mezi poétem valencnich elektrona atomu v ne-

douceném stavu a poctem valencnich elektroni, které mu formalné priduseji v dané douceni-
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né. Oxidagni ¢ido predstavuje efektivni ndboj, ktery mé prvek ve doucening, jestlize viechny

sdilené elektronove pary priradime atomu elektronegativnéjSimu (viz kap. 1.2.).

Vaznost
Vaznosti rozumime pocet sdilenych elektronovych péri, které dany atom poutaji k ostat-

nim atomam.

Elektronegativita (c)
Elektronegativita je empiricky nalezené ¢ido, které vyjadiuje schopnost atomu prvku pii-
tahovat elektrony, jestlize je soucasti douceniny. Z rozdilu elektronegativit dvojice vazanych

prvki Ize ¢asteéné usuzovat o charakteru (polarité) vazby.

lontovéa vazba
Je-li kovalentni vazba silné polarizovana, ziskava elektrostaticky charakter. Vazebné in-
terakce je pak vyrazné zaloZena na elektrostatickych pritazlivych siléch mezi kationtem a

aniontem. Vazba nema smeérovy charakter.

| ontové poloméry

Délka vazby v iontovych souceninéch je rovna souctu poloméra nejblizsiho kationtu a
aniontu ve struktuie. lontové polonery, tj. podil jednotlivych iontt na celkové délce vazby,
jsou uréovany piredevsim z experimentalnich dat rentgenostrukturniho studia iontovych douce-
nin. Takto ziskané hodnoty, které jsou zavidé na koordinatnich ¢idech iontd, jsou vedeny
v TAB.IX.

Parametry chemické vazby
Mefitelné vlastnosti chemické vazby 1ze numericky vyjadiovat pomoci parametri, mezi
které patti predeviim délka a energie vazby a dipdlovy moment. Délka a energie vazby koreluji

stadem vazby a mezi sebou. Pevnost vazby stoupa s jeji rostouci energii a klesgjici délkou.

Délka vazby
Délku vazby piedstavuje rovnovazna mezijaderna vzdaenost dvou vézanych atomi. Po-
dle charakteru vazby odpovida souctu kovalentnich, kovovych nebo iontovych polomert ato-

mi, kteréjsou vsak zavidé naiddu a polarité vazby, koordinaénim ¢isle apod.
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Energie vazby
Energie vazby u dvouatomové molekuly predstavuje préci, kterou musime vynaloZzit k di-
sociaci na atomy. U polyatomickych molekul AB,, uréujeme stiedni (pramérnou) energii vaz-

by, které odpovida n-ty dil energie potiebné k Uplnému rozpadu celé molekuly na atomy.

Dip6lovy moment (d)
Polaritu vazby ve dvouatomové molekule charakterizuje dipolovy moment, ktery je z&
vidy na parcidnim ndboji atomi a délce vazby. U polyatomickych molekul je dipolovy mo-

ment molekuly dan vektorovym souctem dipolovych momentt vSech vazeb.

Piiklad 3.2.1. Napiste Lewisiv strukturni elektronovy vzorec iontu [BF,]- a uréete vaz-
nost jednotlivych prvka.

ReSeni: Atomy aniontu vykazuji dohromady 3 + (4 . 7) = 31 valencnich elektroni; z&-
porny néboj iontu predstavuje dalsi elektron. Proto musime ve vzorci usporédat 32 elektrona

v 16 parech kolem 5 atoma:

IFi _‘ 1-

v |
- -
|

| FI

Zaporny naboj je vyznacen u iontu jako celku, nepatii Zadnému individudlinimu atomu.

Bor je v aniontu ¢tyivazny a fluor jednovazny.

Piiklad 3.2.2. Napiste rezonancni strukturni vzorce iontu NO,.

ReSeni: Nejdiive se pokusime sestavit strukturné elektronovy vzorec za predpokladu za-
chovéni oktetového pravidia. Ulohu Ize te&it pouze za vytvoreni jedné nasobné vazby mezi

atomy obdobného chemického charakteru, dusikem a kysikem. Druha vazba bude jiZ jedno-

13



duch&. Pro vystiZzeni skute¢nosti, Ze vazebné délky i energie obou vazeb dusik-kydik jsou stej-

né, je nutné uveést dva rezonanéni strukturni vzorce:
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Piiklad 3.2.3. Napidte rezonancni strukturni elektronové vzorce ¢astice ONC'. Na z&kla-
dé vypoctu formanich nabojt rozhodnéte, ktery z uvedenych vzorci je dominantni.
ReZeni: S jednim atomem O, N a C a celkovym nédbojem 1- ma ¢éstice 16 elektroni.

MuZeme proto napsat dva rezonan¢ni vzorce:

=

10— N=¢ <— 0=N

Formélni ndboj (F.N.) jednotlivych atoma vypocitame podle vzorce:

F.N. = poc¢et valen¢nich elektroni neslouceného atomu - pocet elektroni nevazebnych
elektronovych péra - 1/2 poctu vazebnych elektroni

Pro prvni rezonancni vzorec zjistime nadedujici formalni ndboje atomi: kydik 1-, dusik
1+ a uhlik 1-. Ve druhém vzorci jsou forméni ndboje atomu nésledujici: kydik 0, dusik 1+ a
uhlik 2-. Z porovnéni formalnich ndboju je ziejmé, Ze prvni vzorec odpovida dominantnimu
usporédani atoma (nalezené forméni naboje jsou mensi). Ve druhém vzorci by navic prisusel

nejvySSi negativni formalni naboj nejméng elektronegativnimu atomu - uhliku.

Piiklad 3.2.4. Charakterizujte vazby v nadedujicich douceninach: Cl,, PCl;, K,O, AsF;,
NaCl.

ReSeni: Rozdily v elektronegativitach Ize do urcité miry vyuzit k charakterizaci vazby.
V piipadé, Ze rozdil elektronegativit je roven 0, tj. v molekule Cl,, jedna se o vazbu ¢isté ko-
valentni - nepolarni. U doucenin, ve kterych je rozdil elektronegativit mensi nez 1,0, predpo-
kladame polarni kovalentni vazbu, napt. ve soucening PCl, (rozdil 0,7). lontovou vazbu pred-
pokladame pii rozdilu vétSim nez 2,0, napt. ve sloucening K, O (rozdil 2,6). Pri rozdilu elektro-
negativit v rozmezi 1,0 - 2,0 je odhad obtizr¢jsi. Uplatnuji se zde dal§i faktory, napt. zpasob
usporadani ionti ve struktuie a jejich vzgemna koordinace. Pak Ask; (rozdil 1,9) vytvati mo-

lekuly s polérni kovalentni vazbou, zatimco krystalicky NaCl (rozdil 1,8) je doucenina s vyraz-

né iontovou vazbou.

15



Priklad 3.2.5. Napidte, které stabilni ionty budou vytvéret nadedujici prvky: H, Be, Al,
Se, La Po, Cu, Tl, Au, GaaBi.

ReSeni: Stabilni elektronové konfigurace ionté jsou nejéastéji izoelektronové s konfigu-
raci nékterého vzacného plynu nebo konfiguraci tzv. osmnactky a dvacitky. Proto budou kon-
figuraci 1s? odpovidat ionty Be2* a H-, konfiguraci ns? npé ionty Al3*, Se2 a Lad*, konfiguraci
ns? npé nd10 ionty Cu* a TI3* a konfiguraci ns? npé nd® (n+1)s? ionty Ga* a Tl*.

Priklad 3.2.6. Které ionty z nasledujicich dvojic budou mit vétsi iontovy polomgr:

a) Na, F ab) Na*, K*.

ReSeni: &) lonty Na+ aF jsou izoelektronové (maji stejnou elektronovou kofiguraci). lon
Na" ma vsak vétsi ndboj jadra (Z = 11) oproti F (Z = 9). Jeho elektrony jsou proto podstatné
siingji pritahovany elektrostatickymi silami k j&dru a polomér Nat+ je mensi.

b) Kation K* ma ndboj jadra +19, Na- ma naboj +11. Naboj jadra dradiku je vSak odsti-
nén dalSi vrstvou osmi elektroni a jeho elektrostatické pasobeni je stejné jako v pripadé sodi-

ku. O velikosti ionti proto rozhoduje pocet elektronovych vrstev; ion K* je vétsi.

Piiklad 3.2.7. Odhadnéte délku vazby ve slouceninéach: CCl,, SiCl, a CO,.

ReSeni: V kovalentnich slou¢eninach Ize délku vazby odhadnout jako soucet kovalent-
nich polomeért atoma (TAB. VII1.). Na z&klad¢ této predstavy vypocteme pro CCl, vazebnou
délku 176 pm (77 pm + 99 pm) a pro SiICl, délku 216 pm (117 + 99 pm). V pripadé molekuly
CO, je nutné uvazovat kovalentni pomery odpovidajici dvojne vazbe, tj. 66 pm + 57 pm = 123

pm.

Priklad 3.2.8. Na z&kladé hodnot energii vazby (TAB.X.) rozhodnéte, zda ve douceni-
néch s vazbou mezi kiemikem a kyslikem bude jednoduché nebo dvojna vazba.

ReZeni: Ulohu vyreSime porovnanim energii molu Si = O dvojnych vazeb a dvou moli
Si - O jednoduchych vazeb. Rozdil ¢ini

2(Si- O) - (S =0) =2.(466 kJ) - 640 kJ =292 kJ.

Vazebn4 energie odpovidajici dvéma jednoduchym vazbdm Si - O je vyhodrgjsi (vysSi)
neZ jedné dvojné vazby. Ve douceninach kiemiku s kyslikem jsou proto vzdy pritomny &tyfi

jednoduché vazby, které smeéiuji od atomu Si k vrcholim tetraedru atoma O.
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Piiklad 3.2.9. Které z uvedenych molekul budou vykazovat dipolévy moment: Cl,, K,
CO,, CH, CH.CI, P, aNH,.

ReZeni: Nulovy dip6lovy moment vykazuji dvouatomové molekuly prvka (Cl,) a sou-
merné stejnojaderné a raznojaderné polyatomické molekuly (CO,, CH,, P,). Nenulovy dipolo-
vy moment maji vzdy raznojaderné dvouatomové molekuly (KI) a riznojaderné nesoungrné
polyatomické molekuly (CH,Cl a NH,).

Priklad 3.2.10. Zjistéte podil iontove vazby v molekule HF, ktera ma dip6lovy moment
6,08 . 1030 C.m a délku vazby 91,7 pm.

ReSeni: Nejdiive vypocitame parcidni ndboj na atomu fluoru Q z hodnot dipdlového
momentu m a délky vazby |.

Q=d/l =6,08.10%°C.m/9,17.101 m=6,63.1020C

Za predpokladu ¢isté iontové vazby by ndboj na atomu fluoru odpovidal elementérnimu
néboji e = 1,602 . 1019 C. Podil iontove vazby ziskdme porovnanim parcidlniho a elementarni-
ho néboje

6,63.1020 C/ 1,602 . 10'° C = 0,414 (.100) = 41,4%.

Priklad 3.2.11. Napi&te Lewisiv strukturni elektronovy vzorec nasledujicich molekul a
ionti: H,, N, CO, CO,, SO,, NH,, PCl,, XeF,, PR, SO,%, PO,%, SO, ClO, , IC, aAlCl,".

Piiklad 3.2.12. Napiste rezonancni strukturni elektronove vzorce molekul a ionti: O,

BF,, NO;, NO, a CO.2.

Piiklad 3.2.13. Napiste rezonancni strukturni vzorce ¢astic NCO- a NO,F a podle for-

maélnich ndboju atoma ur¢ete dominantni strukturu.

Piiklad 3.2.14. Diskutujte trend v elektronegativitéch prvka druhé periody od Li k F.
Nepravidelny narast hodnot mezi sousednimi prvky posud'te ve vztahu k hodnotém ionizaénich

energii.

Priklad 3.2.15. Urcete, jaky typ vazby Ize predpoklédat u nésledujicich dvojic atoma:
LiH, LiF, CH, NH, OH, NN, RbBr, SiH aAlO.
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Priklad 3.2.16. Napi&te, které stabilni ionty budou vytvéret prvky: Th, Ac, At, In, Hg,
Sn, Ce, Bi, Po, Cr, Co aNi.

Piiklad 3.2.17. Odhadnéte vazebnou délku v molekuléach aiontech: HF, O;, NH;, SO,
PO,*, SO,%, ClO, aBCl,.

Priklad 3.2.18. Na zé&kladé hodnot molarnich vazebnych energii (TAB.X.) vysvétlete,

pro¢ elementarni dusik vytvaii molekuly N, na rozdil od fosforu, ktery tvoii molekuly P,, ve

kterych je pritomno Sest jednoduchych vazeb P-P.

Priklad 3.2.19. Urcete z uvedenych molekul ty, které budou vykazovat dip6lovy mo-
ment: H,O, H,S, CS,, H,0,, N,H,, HCN, CHCI,, K, ICl, O,, SF;, PCl;, CO, S;, B,,.

Piiklad 3.2.20. Vysvétlete, pro¢ v fadé molekul HF, HCI, HBr a HI kles& diplovy mo-

ment.

Priklad 3.2.21. Sefad’te uvedené molekuly podle rostoucich hodnot dipolovych mo-
menta: HF, KI, CO aF,.

Piiklad 3.2.22. Molekula N,O je linearni a ma dipolovy moment. Napiste elektronovy

strukturni vzorec této latky.
Priklad 3.2.23. Délka vazby v molekule HBr je 141 pm. Vazba je polarni s prispévkem

iontove vazby 11,7%. Vypocitete dipdlovy moment slouceniny.
(2,64 . 10 Cm)

3.3. Molekulové orbitaly

Zakladni pojmy:
M olekulovy orbital
Molekulovy orbital predstavuje funkci, ziskanou kombinaci piislusnych atomovych orbi-
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tali (LCAO), kterd popisuje prostorovou distribuci elektroni v poli nékolika atomovych jader.
Atomoveé orbitaly, které mohou byt kombinovany, musi mit shodnou symetrii vzhledem k ose
vznikajici vazby a maly rozdil energii. Pocet vznikajicich molekulovych orbitali v molekule se
rovna poc¢tu kombinovanych atomovych orbitali. Molekulové orbitaly rozdélujeme podle je-
jich symetrie vzhledem k rotaci kolem spojnice jader na vazebné (s, pb), protivazebné (s*,
p*) a nevazebné (s, p). Dolni indexy pii oznacovani molekulovych orbitalt oznacuji vychozi

atomové orbitaly.

Vazebny molekulovy orbital

Prekryvem vhodnych atomovych orbitali vzniké orbital molekulovy. Jeho elektronova
hustota je koncentrovana bud’ na spojnici atomt (s-orbitaly) nebo mimo tuto spojnici (p-orbi-
taly). Z hlediska energie je umistén nize nez vychozi atomove orbitaly a jeho elektrony prispi-
vaji k tvorbe vazby.

Protivazebny molekulovy orbital
Obdobn¢ jako vazebny molekulovy orbital vznika interakci atomovych orbitali. Protiva-
zebné orbitaly jsou z hlediska energie umistény nad vychozimi atomovymi orbitaly a elektrony

na nich umisténé ptisobi zedabovani vazby.

Nevazebny molekulovy orbital
Orhital, ktery se z davodi symetrickych nebo energetickych nepodili na vazbé v moleku-
le. Byva lokalizovan na nékterém z atoma a svou energii se vyrazné nelisi od vychozich ato-

movych orbital?.

Vystavbovy princip molekulovych orbitala

Elektronova konfigurace z&kladniho stavu molekuly odpovida postupnému zapliovani
molekulovych orbitalt elektrony v poradi jejich rostouci energie. Jako v piipadé atomovych
orbitalt je zachovan Pauliho princip a uplatnéno Hundovo pravidlo. U atomi s malym energe-
tickym rozdilem mezi orbitaly 2s a 2p se ¢asto projevuje s - p interakce, kterd vede ke zmené

energetického poradi vzniklych molekulovych orbitalt.

Réad vazby
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Réd vazby vyjadiujeme jako polovinu rozdilu poétu elektronii ve vazebnych a protiva-
zebnych molekulovych orbitalech. MuzZe byt i necelociselny a vyrazn¢ koreluje s vazebnou

energii a vazebnou délkou.

Delokalizace elektronu

V polyatomickych molekuléch jsou molekulové orbitaly delokalizovany a jejich vazebné
a protivazebné prispévky spojuji viechny atomy molekuly. Elektronovy vazebny pér pak véze
dohromady vice nez dva atomy molekuly.

Distribuce elektroni
V heteroatomickych molekulach prispivaji vazebnym molekulovym orbitalim predevsim
elektronegativnéjSi atomy; atomy s mensi elektronegativitou vyrazrgji ovliviuji protivazebné

molekulové orbitaly.

Hraniéni molekulové orbitaly (HOMO, LUMO)
Hrani¢nim molekulovym orbitalem je nejvysSi obsazeny molekulovy orbital (HOMO) a
neiniZ&i neobsazeny orbital (LUMO). Jgjich symetrie a energie maji rozhodujici vliv na mecha-

nizmy reakci molekul.

Priklad 3.3.1. Urcete dvojice atomovych orbitalti, které maji stejnou symetrii k ose
vznikgjici vazby (0osa 2) a jejichz prekryv muze vést ke vzniku molekulovych orbitalt : s - p,,
Px - Oxz, Py - Pz.

ReSeni: Molekulové orbitaly vznikaji jen kombinaci takovych atomovych orbitalt, které
maji (bez zietele na znaménko) totéZz magnetické kvantové ¢ido. Této podmince vyhovuji dvo-
jice orbitalti s - p, (m = 0) apy - dy, (M = 1). Prekryv orbitalti p, (m =0) ap, (m = 1) ke

vzniku molekulového orhitalu nevede.

Piiklad 3.3.2. Napiste elektronovou konfiguraci zakladniho stavu molekuly N,. Vypoci-
tejte tad vazby.
ReSeni: Atom dusiku leZi ve 2. periodé a mé k dispozici 4 atomové orbitaly. V molekule

N, musime proto uvazovat 8 molekulovych orbitalt, jejichz energetické poradi bude vzhledem

kuplatnéni s- pinterakcesgs? < sgf < p © pP < s < pr ° pFfo< s
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Molekula N, obsahuje 10 elektrond, kterymi postupné zaplnime molekulové orbitaly
podle jgjich stoupgjici energie. Vydedna elektronova konfigurace je

No: (s )2 (ss°)? (P Py°)* (5°)?

Réad vazby X vypogitame podie vztahu

X = pocet elektroni ve vazebnych molekulovych orbitalech - pocet elektroni v protiva-
zebnych molekulovych orbitalech) / 2=(2+4+2-2)/2=3

Piiklad 3.3.3. Napiste elektronovou konfiguraci zékladniho stavu molekuly O,, super-
oxidového iontu O, a peroxidového iontu O,2.

ReSeni: Molekula kysliku mé 12 valen¢nich elektront. Prvnich deset z nich zaplni mole-
kulové orbitaly obdobné¢ jako v molekule N, (viz piiklad 3.3.2.), dochézi pouze k zamegne p,° a
pyP orbitalii s orbitalem s, (neuplatiiuje se s - p interakce). Zbyvajici dva elektrony oddelens
obsadi degenerovane orbitaly p,* apy* amaji souhlasny spin. Konfigurace molekuly je

0,1 (s8)? (55)7 (597 (Px® Py°)* (Px™, Py*)?
atddvazby X =(2+2+4-2-2)/2 = 2.V pripadé superoxidového a peroxidového
iontu dalSi elektrony postupné zaplnuji orbitaly za vzniku konfiguraci

Oy 1 (52 (s5")? (8292 (P Py)* (Px*s Py*)3

Oy7 1 ()2 (s5")? (5272 (P Py)* (Px*» Py*)*

Piiklad 3.3.4. Napidte elektronovou konfiguraci zakladniho stavu interhalogenové slou-
ceniny ICl.

ReSeni: Nejdiive zjistime atomové orbitaly, které budou pouzity ke konstrukci moleku-
lovych orbitalti. Pajde o 3s a 3p valencni orbitaly atomu Cl a 5s a 5p valen¢ni orbitaly atomu I.
Pro konstrukci mizeme uvazovat poradi molekulovych orbitalt obdobné pro molekulu N,
(priklad 3.3.2.). Vazebné orbitaly v3ak budou mit prevézné charakter (blizkou energii) orbitala
elektronegativnéjsiho atomu Cl, protivazebné molekulove orbitaly pievézné charakter orbitalt

atomu |. Molekula ma 14 valen¢nich elektroni, které odpovidaji elektronoveé konfiguraci:
ICL: ()% (55°)% (Px™ Py)* (5272 (Px™, Py*)*

Piiklad 3.3.5. Kolik neparovych elektront je piitomno v aniontu O,
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ReSeni: Napieme elektronovou konfiguraci (systém molekulovych orbitalt) odpovidajici
molekule O, a za vyuziti Pauliho principu uré¢ime usporadéani elektroni na netplné zaplnénych
degenerovanych orbitalech p,* a py*. V ptipadé uvazovaneho iontu je vysledna elektronova
konfigurace O,

(32 (%)% (597 (Px” Py)* (Px*, Py*)?
se tremi elektrony na dvou degenerovanych molekulovych orbitalech p,* a py*. Jeden elekt-

ron musi byt neparovy a ¢astice ma paramagnetické vlastnosti.

Priklad 3.3.6. Molekula BN je diamagneticka. Urcete poradi energii molekulovych orbi-
tald.

ReSeni: V pripadé uvedené molekuly s 8 valenénimi elektrony prichazi v Gvahu elektro-
nova konfigurace (s&)? (Ss*)? (s2°)? (Px® Py?)? nebo za uplatreni s - p interakce konfigurace
(s)? (ss°)? (py° py°)*. Diamagneticke molekule, tj. stavu se vSemi sparovanymi elektrony,

odpovida konfigurace uvedena v poradi jako druha.

Piiklad 3.3.7. Vysvétlete, pro¢ je ionizaéni energie molekuly O, (12,06 €V) nizsi nez
atomarniho kydliku (13,62 eV).

Reeni: Pri ionizaci O, se odtrhava elektron z protivazebného molekulového orbitalu p,*
nebo py*, tedy z orbitalu s vySSi energii (mene stalého) oproti vychozim atomovym orbitalim
2p kydliku.

Piiklad 3.3.8. Urcete hrani¢ni molekulové orbitaly molekuly N.,.
ReZeni: Z elektronové konfigurace molekuly N, (viz pt. 3.3.2.) vyplyvd, Ze hrani¢nim or-
bitalem HOMO (nejvySSi obsazeny molekulovy orbital) bude s.b. Hrani¢ni orbitaly LUMO

(nejnizsi neobsazeny molekulovy orbital) predstavuji orbitaly py* apy*.

Priklad 3.3.9. Urcete dvojice atomovych orbitala, které mohou na z&kladé vhodné
symetrie vytvorit orbitaly molekulové. Namalujte tvary vysednych molekulovych orbitald,
urcete jejich typ a vyznacte nodani plochy (osa vznikgici vazby 2): s - s, s - dg2, py - P,

Pz - Oxz, Px - Py, Oyz - Oyz, Pz - A2, Py - dy2.y2.
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Piiklad 3.3.10. Napi&te elektronovu konfiguraci zékladniho stavu molekul nebo ionti:
Be,, B,, CO, CN, H,*, He,, O,*, C,, CIO,, F,;, CN-. Na z&klad¢ elektronové konfigurace roz-

hodnéte, které ¢astice nemohou existovat.

Priklad 3.3.11. U které ¢astice musime na z&kladé teorie molekulovych orbitalti predpo-

kl&dat zaplnovéni p-vazebnych orbitalt, aniz by byla vytvorena s-vazba ?

(B2
Priklad 3.3.12. Urcete pocet neparovych elektroni v aniontu NO- za predpokladu
a) uplatnéni s - p interakce
b) stavu, kdy pii kombinaci atomovych orbitali se interakce s - p neuplatiuje.
(2,2)

Piiklad 3.3.13. Vyuzijte diagramu molekulovych orbitali CN, CN* a CN- k urceni fadu

vazby a ke stanoveni poctu neparovych elektroni téchto ¢astic. Porovnejte délku a energii vaz-

by.

Piiklad 3.3.14. Prirad'te uvedené délky vazeb (126 pm; 112 pm; 121 pm) ¢asticim O,,
O,"a0;.

Piiklad 3.3.15. Urcete hrani¢ni molekulové orbitaly molekul aionta H,, C,, F,, CO, H,,
O,*, CN-, NO- aCO".

Priklad 3.3.16. Na z&kladé teorie molekulovych orbitali vysvétlete

a) pro¢ je ionizacni energie molekuly N, (15,56 €V) vySSi nez ionizacéni energie atomar-
niho dusiku (14,53 eV)

b) pro¢ dochézi snadno k ionizaci molekuly NO za vzniku ¢astice NO*, kterd se vyskytu-
jev tade doucenin, napi. NOHSO,.
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3.4. Tvary a symetrie molekul neprechodnych prvki

Zakladni pojmy:

Hybridizace

Hybridizaci vyuzivdme proto, abychom uvedli do souladu vyslednou geometrii molekuly
ajgi vazebné ponery. Pri popisu vazby za vyuZiti teorie molekulovych orbitalt pak uvaZzujeme

namisto kombinace atomovych orbitali kombinaci hybridnich orbitali.

Hybridni orbital
Hybridni orbitaly odvozujeme kombinaci dvou nebo vice orbitali vhodné symetrie a po-

dobné energie na stejném atomu.

Model VSEPR (Valence Shell Electron Pair Repulsion)

Predstava, kterd vysvétluje tvary molekul na zakladé elektrostatického odpuzovéani parta
valen¢nich elektroni. Takto odvozené zakladni tvary molekul (TAB.XI.) jsou deformovany
vlivem vétsi repulze volnych elektronovych part a v dasledku rozdilnych elektronegativit ato-

mu.

Nevazebny (volny, nedileny) elektronovy par
Pér elektrond, vétSinou valencnich, ktery se nepodili na chemické vazbe. Presto nepiimo
vyrazné ovliviiuje stereochemii molekuly, napr. obsazenim orbitalu pouzitelného pro vazbu ne-

bo odpuzovéanim vazebnych elektronovych part.

Délka vazby
Vzdalenost mezi jadry dvou atomi, které jsou vézany chemickou vazbou (viz kap. 3.2.).

Vazebny uhel
Spojnice atomi vazanych chemickou vazbou svirgji vazebny Uhel.

Operace symetrie molekuly

Operace symetrie predstavuje takovou zmeénu orientace molekuly vzhledem k pevnému

souradnému systému, pri niz dojde k zameéné ekvivalentnich atoma (smeéra), a to pro vechny
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druhy ekvivalentnich atomi v molekule. Vysledné uspoiddani atoma je po provedeni operace

symetrie nerozliSitelné od usporadani piavodniho.

Prvky symetrie

Prvky symetrie jsou geometrické entity (bod, primka, roving), vici kterym se operace sy-
metrie provadeji. K aplnému popisu symetrie molekuly postaci pét prvki symetrie (identita, ro-
tatni osa, rovina a stied symetrie, rotacné reflexni 0sa), které jsou s prisudnymi operacemi sy-

metrie a pouzivanymi symboly uvedeny v ¢asti TAB. XIV.

Bodoveé grupy symetrie molekul

Uplny soubor viech symetrickych operaci pro danou molekulu spliiuje uréité podminky a
tvori grupu molekuly. Vzhledem k tomu, Ze pii provedeni vSech operaci symetrie molekuly za-
stava jgi jeden bod nezmeénén, t.j. zobrazuje se sam v sebe, charakterizuje symetrii molekuly je-
ji bodovéa grupa. Prehled nékterych bodovych grup je uveden v TAB. XV.

Priklad 3.4.1. Jaky tvar by méla molekula metanu za predpokladu, Ze k vazbé budou po-
uzity nehybridizované atomové orbitaly?

ReSeni: Z elektronové konfigurace excitovanych valengnich elektroni na nehybridizova-
nych orbitalech atomi uhliku ([He] 2st 2p3) vyplyva, Ze k vytvoreni ¢yt s-vazeb musi byt vy-
uzity orbitaly s, py, py ap,. Z tvaru a symetrie téchto orbitali je ziej mé, Ze tii vazby C - H (pro
které bylo uzito orbitalii py, py ap,) budou na sebe kolme. Symetrie orbitalu s umoziuje vazbu
¢tvrtého atomu vodiku v libovolném sméru. Tento atom se proto umisti co mozna nejdale od
ostatnich vodikovych atomi a vysledny tvar molekuly by odpovidal trigondni pyramidé s jed-
nim atomem vodiku v neekvivalentni poloze, cozZ je v rozporu s experimentalnimi vysledky
(tvar tetraedru).

Piiklad 3.4.2. Ve které soucening prvka 2. periody miazeme nalézt symetrii D,,,?

Reeni: Symetrie D,,, odpovida étvercovému usporadani molekuly. Prvky 2. periody mo-
hou mit ve valen¢ni sféfe pouze ¢tyii elektronoveé pary (volné nebo vazebné). Tyto elektronové
pary musegji byt umistény v souboru hybridnich orbitald, které vznikly z atomovych orbitalt s,
Px, Py, Pz. Do roviny xy (obdobné xz, yz) nemiize prispivat vzdy jeden z orbitala p (napt. p, do
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roviny xy). V roviné se mohou uplatnit pouze tti orbitaly a prostorové usporadani nemaze od-

povidat ¢tverci.

Piiklad 3.4.3. Za vyuZiti hybridnich orbitalt popiste vazbu v molekuléch a iontech: @)
PCls, b) XeF,, c) ClO; ad) ClO,.

ReSeni: a) Ze strukturniho elektronového vzorce PCl; a teorie VSEPR Ize odvodit, Ze
atom fosforu musi byt obklopen ¢tyfmi elektronovymi péry (ti pary vazebné a jeden pér neva-
zebny). Ctyii elektronové pary odpovidaji tetraedrickému usporédani, které vyzaduje na atomu
P hybridizaci SP®. Jeden hybridni orbital atomu fosforu je pritom obsazen volnym elektrono-
vym parem a kazda kovalentni vazba P-Cl je tvorena piekryvem z poloviny zaplnéného 3p or-
bitalu chloru s obdobng zaplnénym hybridnim orbitalem sp® na atomu fosforu.

b) Molekula XeF, je na zékladé strukturniho elektronového vzorce a predstavy VSEPR
odvozena od tvaru pravidelného oktaedru (okoli atomu Xe je tvoieno étyimi vazebnymi elek-
tronovymi péry a dvéma pary volnymi). Tomu odpovida hybridizace SP°D? na atomu xenonu a
molekula méatvar ctverce.

c) V pripadé aniontu ClOs5 je nutné pii odvozovani hybridizace na sttedovém atomu nej-
diive urcit nejvyhodnéjsi strukturni elektronovy vzorec. Napriklad pii uspoiradani elektrond,

znézornéném na obrazku, je zigjmé, Ze na atomu chloru s hyb-
|10 7)/_| i ridizaci SP? je jeden hybridni orbital obsazen volnym elektrono-

\ _ / vym parem a zbyvajici tii jsou vyuZity pro vytvoreni jednodu-

c chych vazeb k atomu kysliku. Prekryvem dvou z poloviny ob-

| sazenych d orbitalt atomu chloru (neti¢astni se hybridizace) a

101 jednou obsazenych p orbitalii dvou kysiikovyich atomii vznikai

dvojné vazby. Treti atom kysliku s hybridizaci SP* ma tii hyb-

ridni orbitaly obsazeny volnymi elektronovymi péry, elektron na poslednim hybridnim orbitalu

zprostiedkovava jednoduchou vazbu s atomem chloru. Molekula ma v disledku volného elek-
tronového paru na atomu chloru tvar trigonalni pyramidy.

d) V aniontu CIO, a vSech obdobnych ¢asticich typu XO," Ize z riznych rezonan¢nich
struktur odvodit, Ze vsechny vazby X-O budou rovnocenné. Kolem sttedového atomu chloru
Ize predpoklédat pravidelné rozmisténi ¢tyr atoma ve vrcholech tetraedru a tim i hybridizaci
SP® bez volnych elektronovych pért. Jednim elektronem obsazené d orbitaly sttedového atomu
se pak podilgji na vytvoreni prisilusného poctu dvojnych vazeb s jednou obsazenymi p orbitaly
t¥ atomii kysliku. Ctvrty atom kysliku nesouci zaporny néboj vykazuje hybridizaci SP° a vytva-
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ii s atomem chloru jednoduchou vazbu.

Piiklad 3.4.4. lonty NO;~ a SO maji stejné stechiometrické slozeni, ale lisi se nabo-
jem. Rozhodn¢éte, zda oba ionty maji stejné prostorove usporadani (tvar).
ReSeni: Nejprve napieme Lewisovy elektronové strukturni vzorce obou slouenin:

7,

lo: o> 1- o ) 2-
g . pd ] ~. ]
| h ™~ N

\O,

Ddle vypocitame pro kazdy stiedovy atom ¢ido (n), které charakterizuje tvar moolekuly

na zéklad¢ predstavy VSEPR arovna se souctu s-vazeb z atomu vychézejicich a jeho nevazeb-
nych elektronovych péari. V pripadé atomu N v aniontu NO;- ziskame n = 3, v pripadé atomu S
v SO.Z je n = 4. Z tabulky XI. zjistime, Ze aniontu NO; odpovida tvar rovnostranného troj-
Uhelnika, zatimco anion SO;% bude mit tvar odvozeny od tetraedru, tj. tfi z jeho vrchola budou
obsazeny atomy kydliku, ¢tvrty volnym elektronovym parem. Vysledna struktura SO,2 bude

odpovidat tvaru trigonalni pyramidy.

Priklad 3.4.5. Serad'te nadedujici ¢astice podle vzristgjici hodnoty vazebného uhlu:
NO,*, NO,,, NO, aNO;.

ReSeni: Pri teSeni Ulohy je nutné vychazet z Lewisovych strukturnich vzorgi.

=+
_ — ] _ - . P _l 1-
o o CARN N
101

Pomoci metody VSEPR zjistime, Ze v pripadé NO,* bude mit kation bez nevazebnych
elektronovych part (n = 2) linearni tvar. V ostatnich pripadech bude geometrie ¢éstice odvoze-
na od rovnostranného trojuhelnika (n = 3), ale pouze v pripadé NO;™ budou v3echny tti vrcho-
ly obsazeny rovnocennymi atomy O (vazebné uhly 1200). V molekule NO, bude jeden z vr-
chol trojuhelnika obsazen nevazebnym neparovym (lichym) elektronem. Stérické pasobeni to-
hoto elektronu bude menSi nez vazebnych elektronovych péri ve vazbach dusiku s kysikem a
vazebny Uhel bude vétSi nez 1200. V pripadé NO,- je jeden vrchol obsazen volnym elektrono-
vym parem, jehoz stérické pasobeni je silngjSi nez ptisobeni vazebnych part; vazebny Uhel bu-
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de mendi nez 1200. (Experimentalné nalezené hodnoty vazebnych uhli: NO,: 1150, NO;
120°, NO,: 1320, NO,*: 1809).

Piiklad 3.4.6. Vysvétlete, jak se budou menit vazebné thly v molekulach NH,;, PH,,
AsH;a SbH,.

ReSeni: Nejprve uréime tvar molekul. Podle modelu VSEPR odpovida tvar v3ech mole-
kul s obecnym vzorcem AH, a jednim volnym elektronovym parem trigonalni pyramid¢, odvo-
zené od tetraedru (n = 4, viz TAB.XI.). Vzhledem k vétSimu stérickému pasobeni (odpuzové
ni) nevazebného elektronového paru umisténého na stredovém atomu, 1ze ocekévat thly mensi
nez v pravidelném tetraedru (109,59). Se stoupgjicim polomérem centréniho atomu se zvétduje
vazebna vzddenost A - H a tim kles& odpuzovani mezi vazebnymi elektronovymi péry. Proto
se bude thel H - A - H se stoupgjicim polomeérem atomu A zmenSovat. (Experimentalné byly

nalezeny vazebné thly: NH;: 1070, PH,: 949; AsH,: 920, SbH,: 919).

Piiklad 3.4.7. Ur¢ete, zda je anion COs” polérni céstice.

ReSeni: Polarni molekuly jsou charakterizovany piitomnosti dipélového momentu, jehoz
smér a velikost se nesmi menit pri provedeni libovolné operace symetrie. Lze proto odvodit, Ze
céstice nemize byt polarni, jestliZze a) jgji symetrie vykazuje stied soumérnosti; b) prisiusi k bo-
dové grupé Dy, D, Dra, T, O a 1. Prvky symetrie (E, Cs, 3C,, S, sh a 3s,) fadi anion COs*
k bodové grupé D3, a céstice proto nevykazuje polérni vlastnosti.

Priklad 3.4.8. Urc¢ete, zda molekula NH,Cl je chirani.

ReSeni: Z hlediska symetrie chirdlni molekuly nemohou mit nevlastni rotagni osu S, t.j.

ani rovinu a stied symetrie. Molekula NH,Cl ma rovinu symetrie a proto nevykazuje chiralitu.
Piiklad 3.4.9. Zjistéte, zda anionty stejného stechiometrického slozeni SO, a ClO, ma-
ji stejné prostorové uspoiadani.

(ano)

Priklad 3.4.10. Pomoci teorie VSEPR urcete tvar nadedujicich molekul aiont:
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Piiklad 3.4.11. Jaky typ hybridizace Ize ocekavat v césticich uvedenych v prikladu
3.4.10.

Piiklad 3.4.12. V kazdé z uvedenych dvojic vyhledejte molekulu z vétSim vazebnym
dhlem: @ H,0, H,S, b) PH,, PF,.

Piiklad 3.4.13. Urcete typ hybridizace a tvar nésledujicich molekul aionta: SO,, SeO,,
SO,%, HCN, ClO;, CIF;, AsH,, SR, PO,3, IFs, CiHg, |5, Os, HsO* a XeF,. Pokud jsou moz-

né rezonarcni struktury, napiste je.

Priklad 3.4.14. Urcete vazebné pomery ¢astic z piikladu 3.4.13 pomoci modelu VSEPR.

PN

Které piipady jsou obtizné ieSitelné?

Piiklad 3.4.15. Které z nasledujicich ¢astic maji rotacni osu C,: H,O, HCI, CO,, O,,
KrF,, ICl,, H,S, Se0,, Se0,, CIBr, |5, NH,  aNO,.

Piiklad 3.4.16. Které z nasledujicich ¢astic jsou planarni: SeO,%, ICl,, CO.%, BrOy,
XeF;, NO;, SO,;, SO,F,, BrF;, BrF,, BrF;, SF,, IO,F,, I,Clg, TeCl,, CIO, a SOF,.

Priklad 3.4.17. Uved'te zndme ¢éstice, které obsahuji jod alisi se navzgem tvarem (geo-

metrii). Vysvétlete jgjich tvar pomoci modelu VSEPR a uved'te hybridizaci na atomu jodu.

Piiklad 3.4.18. Diskutujte hodnoty vazebnych uhli v molekulach: BrF;, SF,, a CIF;.

Priklad 3.4.19. Pomoci hybridizace vysvétlete, pro¢ je na rozdil od cyklohexanu skelet

Cs benzenu planarni.

Piiklad 3.4.20. Pomoci modelu VSEPR vysvétlete, pro¢ anion SnCl;” mize vystupovat

v 7w

jako ligand v komplexnich dou¢eninach s téZsimi prechodnymi kovy.
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Piiklad 3.4.21. Vysvétlete zmeny vazebnych thli XCX v molekulach: H,CO, F,CO,
Cl,CO. (Experimentaln¢ byly zjistény hodnoty 1169; 1080 a 1119).
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Piiklad 3.4.22. Vysvétlete rozdily ve vazebnych uhlech v nddledujicich dvojicich mole-
kul a urcete, zda budou Uhly vétsi nebo mensi nez 109.5°: &) NCl;, NF;; b) PCl;, PF;; ¢) NH,,
NF;. (Experimentalné nalezené hodnoty NH,: 1079, NF;: 1020, NCl,: 1079; PF;: 980, PCl:

1009).

Piiklad 3.4.23. Vysvétlete, pro¢ se meni vazebny Uhel v fadé molekul AH, od atomu
kysliku k telluru. Urcete hybridizaci v téchto slou¢eninéch. (Experimentdné nalezené hodnoty

H,0O: 1049, H,S: 920; H,Se: 910, H,Te: 909).

Priklad 3.4.24. Odvodte tvar, ktery predpovida model VSEPR pro molekulu SiFCIBrl.
Jaky bude mit tato molekula skutecny tvar? Odvod’te hybridizaci na sttedovém atomu.

Priklad 3.4.25. Naleznéte rotacni osu C; v kationtu NH,".

Priklad 3.4.26. Za pomoci obrazku vyznacte rotacni osy C, aroviny symetrie s u mole-
kul aiontii: NHs, [PtCly]*, CH,4, PCls a SFe.

Piiklad 3.4.27. Uved'te, ve kterych molekulach a iontech je ptitomna rotacné reflexni
o0sa S, ave kterych ¢asticich stied soumgrnosti i: CO,, C;:H,, BF; a SO,”.

Priklad 3.4.28. Za pomoci tabulek uréete bodové grupy nasledujicich atoma a ionta:
NH.Cl, COs*, SiF,, HCN, SiFCIBrl a BrF;.
(C51 D3h1 le CHV, Cla D4h)

Piiklad 3.4.29. Urcete prvky symetrie orbitalt s, p, dyy adz.

Priklad 3.4.30. Urcete na zékladé symetrie, ktera z uvedenych ¢astic vykazuje dipdlovy
moment: NH,Cl, SiF,, HCN, SIFCIBrl aBrF,.

Piiklad 3.4.31. Které z nédedujicich molekul a iontii jsou chirdni: COs*, SiFs, HCN,
SIFCIBrl aBrF,.
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3.5. Vazba v koor dinaénich sloué¢eninach

Zakladni pojmy:

K oordinaéni douéeniny, komplexni douéeniny

Za komplexni nebo-li koordinaéni je povazovéna takova molekula nebo ion, v nichz je
atom A spojen s jingmi atomy B nebo jgjich skupinami C, jegjichZ pocet prevysuje naboj nebo

oxidacni ¢ido atomu A. Atom A se pak oznacuje jako centralni atom a B a C jsou ligandy.

Donor-akceptorova vazba, koordina¢né-kovalentni vazba

Oba pojmy popisuji kovalentni vazbu, ve které oba vazebné elektrony pochazeji od jed-
noho z vazebnych partnera. Donorem elektronové hustoty mize byt donorovy atom, ndsobna
vazba nebo delokalizovany p-systém. Akceptorem elektronove hustoty byva nejcastéji prézdny
d-orbital, ale miZe jim byt i prézdny molekulovy orbital.

s-donory
Za s-donory lze povaZzovat vSechny ligandy, jejichZz donor-akceptorova vazba ma cisty
charakter s a maximum elektronoveé hustoty elektronového oblaku leZi na spojnici donorového

a centrdniho atomu.

p-donory
Za p-donorové ligandy |ze povaZzovat viechny ¢astice, jejichz donor-akceptorova vazba
mé vedle s-charakteru jeté charakter p. Tyto vazby se vétSinou pIné nevyvijeji a presun elekt-

ronove hustoty nebyva vzhledem k naboji centralniho atomu zcela dokoncen.

Zpétna donace
Vzniké vedle vazby s piesunem ¢ésti elektronové hustoty z d-orbitalt centrdlniho atomu

do protivazebnych p-orbitalt ligandu.

Krystalové pole, sila krystalového pole (D)

Krystalové pole je elektrostatické pole, které je tvoreno zgpornymi naboji. Tyto ndboje
predstavuji ligandy, které jsou urcitym zpiasobem usporadany okolo atomu kovu. Krystalove
pole &épi podle své geometrie, tj. podle usporadani ligandd, ptivodné degenerované d-orbitaly
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centréliniho atomu. Cim je krystalové pole silngj3i, tim je i roz&ép energetickych hladin vétsi.
Energeticky roz&tép d-orbitali oznacujeme D a métime v cnmrl. Hodnoty D jsou dostupné

z elektronovych spekter.

Vysokospinové a nizkospinovée komplexy

Oktaedrické komplexy, jejichz centrdini atomy obsahuji 4, 5, 6 nebo 7 elektroni v d-or-
bitalech maji bud’ vysokospinovou nebo nizkospinovou konfiguraci elektroni. Jako vysokospi-
nové se oznacuji komplexy s ligandy, jejichZ pole je dabé a tudiz i roz&tép d-orbitalt je maly.
Elektrony zapliuji podle Hundova pravidla postuprné vechny energetické hladiny d-orbitali.
Jako nizkospinové jsou oznatovany komplexy s ligandy, které vytvéi silné pole a tudiz i roz-
&ép d-orbitalt je znacny. Energie potiebna ke sparovéani elektroni je mensi nez D atak dojde

nejprve k plnému obsazeni a vzniku elektronovych part na nizsi hlading.

Ligandoveé pole a spektrochemicka rada

Teorie ligandového pole je rozsirena teorie krystalového pole. Ligandy nejsou chapany
pouze jako zaporné ndboje, ale jako ¢astice, které s prechodnymi kovy vytvéi razné stabilni
koordina¢ni slouceniny. Podle schopnosti &épit d-orbitaly jsou ligandy sefazeny do tzv. spek-
trochemické fady. Jeji usporadani je nasledujici:
I-<Br <ClI' < CO32< OH < NO5 < SO4% < H,0 < amoniak < ethylendiamin < CO < CN

Umisténi liganda v fad¢ je zavidé na tom, ktery z atomi je donorovy a na tom, zda li-

gand vystupuje jako jednodonorovy nebo vicedonorovy.

18-ti elektronové pravidlo
Uvedené pravidlo vysvétluje stabilitu koordinacnich sloucenin s pIné zaplnénymi valenc-
nimi orbitaly s, p ad. Plati pouze v pripadé silnych, nizkospinovych komplexa. Proto je dilezi-

té pro organometalické douceniny, tzn. pro slou¢eniny s vazbou kov-uhlik.

Koordina¢ni ¢ido a tvary koordinaénich ¢astic

Koordinacni ¢ido udava pocet donorovych atoma, které obklopuji centralni atom. Z ko-
ordinatniho ¢ida vyplyvaji mozné tvary koordinacnich ¢astic (TAB.XI.).

Koordinacni ¢ido vyplyva i z elektronového usporédéni centralniho atomu, obdobng ja-

ko u jednoduchych molekul a ¢astic.



| zomerie koordina¢nich douéenin

Moznost razného usporadani ligandi kolem centralniho atomu v koordinatnich slouce-
ninéch stejného sumérniho vzorce vede ke geometrické a optické izomerii. Priklady geometric-
ké izomerie jsou uvedeny v kap. 1.13.4.

|zomerie opticka je izomerie koordinatnich ¢astic, které nemaji stied symetrie. Jeden
izomer je pak zrcadlovym obrazem izomeru druhého. Jednotlivé izomery se nazyvaji enantio-

mery nebo také opticke antipody.

Konstanty stability (komplexity, nestalosti)
Termodynamické stability komplexa jsou vyjédieny konsekutivnimi (dil¢imi) konstanta-
mi a celkovou konstantou stability b. Konsekutivni konstanty K, obvykle klesgji s rostouci

hod-notou n.

Priklad 3.5.1. Jaké je obsazeni jednotlivych hladin d-orbitalt v iontu Fe(H,0)g3+?

ReSeni: d-orhitaly se budou v oktaedrickém poli &&pit na hladiny t,, a g, lon Fe3* bude
mit ve valen¢ni sfée 5 elektroni. JelikoZz molekuly vody jsou dabé ligandy, vytvéi pouze slabé
ligandoveé pole a z toho vyplyva i vysokospinové usporédani. Proto bude uplatnéno Hundovo
pravidlo a 3 elektrony obsadi hladinu t,4 (orbitaly d,, , dy, ady, ) a2 elektrony hladinu &, (orbi-
taly dyy2ad,2).

Priklad 3.5.2. Ur¢ete pocet CO ligandi v komplexu Fe(CO),..

ReSeni: Elektronova konfigurace Fe je [Ar] 4s? 3dS, tj. 8 elektrona ve valencni sfére.
Podle 18-ti elektronového pravidla musi platit, Ze pocet vSech elektrona musi byt 18 a
molekula CO prispiva dvéma elektrony. Proto 18 =8+ 2nan=5.

Priklad 3.5.3. Tvorba komplexnich doucenin iontu Ni ve vodném roztoku je spojena
s postupnym vytésinovanim molekul vody z hydrétové sféry kovového iontu a navézanim jiné-
ho ligandu (napt. NH3), jak uvadgji nésdedujici rovnice:

[Ni(H,0)g]?* + NH; ® [NiNH4(H,0)s]2* + H,0O

[NINH;(H,0)]2* + NH; ® [Ni(NH,),(H,0),]%* + H,0

[Ni(NH;)sH,0]2* + NH; ® [Ni(NH,)g]2* + H,0O
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Napiste vztahy pro konsekutivni konstanty K, az K; a vyraz pro celkovou konstantu
komplexu b.

ReZeni: Vztah pro konsekutivni (postupnou nebo diléi) konstantu prvni rovnice K, Ize
napsat: K; = [NiNH;(H,0)]2* / [Ni(H,0)4]2* . [NH,].

Obdobn¢ 1ze odvodit ostatni konsekutivni konstanty, napt. pro Kg plati:

Ke = [Ni(NH3)e]2* / [Ni(NH3)sH,0]2* . [NH,].

Celkova konstanta komplexu b se pak rovné soucinu dil¢ich konstant:

b=K,.K,.K;. K, . Kg. Kg

Priklad 3.5.4. Jaké ionty a v jakych koncentracich se budou prevazné vyskytovat v roz-
toku, rozpustime-li 0,1 molu kyanidu stéibrného v 1000 ml 1M roztoku KCN. Rovnovazné
konstanty charakterizuijici rovnovazné koncentrace komplexnich ionti jsou:

K, =[Ag*] [CN]2/[Ag(CN),] =1. 102

K, =[Ag(CN),] [CN]/[Ag(CN);*] = 0,1

Hydrolyzu nadbytetného kyanidu draselného neuvazujeme.

Reeni: Z velmi nizké hodnoty konstanty nestdlosti K, Ize usoudit, Ze koncentrace Ag* je
zanedbatelné malg, takze tyto kationty neni tieba v roztoku uvaZzovat. V roztoku budou tyto
ionty: K*, CN-, Ag(CN)," a Ag(CN),2. VSechno sttibro se prakticky vyskytuje v podob¢ uve-
denych dvou komplexnich iontt a jeho celkova (analytickd) koncentrace je tedy 0,1 M. Kon-
centrace kationtt draselnych je rovna celkové koncentraci kyanidu draselného [K*] = 1M.
Koncentrace v3ech tii anionti miZzeme vypogitat ze tii rovnic o tiech neznamych. Prvni rovni-
ce vyplyva z rovnové&zné konstanty K,

K, = [Ag(CN),] [CN]/ [Ag(CN);2] = 0,1

Druhd rovnice vyjadiuje jiz uvedenou podminku, Ze soucet koncentraci komplexnich
aniontu je roven celkové koncentraci stribra:

[AQ(CN):] + [Ag(CN)s#] = 0,1

Treti podminku Ize vyjédiit dvéma riznymi rovnicemi. Bud’ vyjdeme z Gvahy, Ze celkova
koncentrace kyanidovych skupin je dana souétem celkové koncentrace kyanidu draselného a
stiibrného:

[CNT + 2[Ag(CN), T + 3[Ag(CN)z*] = 1,1
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nebo z predpokladu, Ze celkova koncentrace anionta musi byt ekvivalentni celkové kon-
centraci ionta draselnych:

[CNT + [Ag(CN).*] + 2[Ag(CN)s*] = 1,0
ReSenim téchto ti rovnic o tiech nezndmych dostaneme:

[CN] = 0,811 M; [Ag(CN),] = 0,011 M; [Ag(CN)32] = 0,089 M

Priklad 3.5.5. Jaké je obsazeni jednotlivych hladin d-orbitald u iontd M(H,0)e?* pie-

chodnych kova v fadé od vanadu k zinku? Urcete, které ¢astice budou barevné.

Priklad 3.5.6. Napiste, jakou elektronovou konfiguraci magji centrani atomy v uvede-
nych komplexnich iontech. Udejte typ hybridizace orbital centrdniho atomu:

a) [Cr(NH;)e]**; b) [FE(CN)e]*; ) [FE(CN)g]*; d) [Fe(H,0)e]*; €) [PL(NH3),]%;
f) [AG(NH;),]".

Piiklad 3.5.7. Anion [NiCl,]% je paramagneticky, anion [Ni(CN),]% je diamagneticky.

Jaka je geometrie téchto anionta?

Priklad 3.5.8. Pomoci elektrostatické teorie ligandového pole znazorngte zaplnéni d-or-
bitali centrdnich atoma elektrony v téchto komplexech:

a) [Ti(H,0)4l3*; b) [Cr(CN)4]3; ©) [Cr(H,0)4]?* (vysokospinovy komplex);

d) [Fe(CN)g]* (nizkospinovy komplex); €) trans-[Ni(NH,),Cl,] (vysokospinovy komp-
lex); f) [CoCl,)2.

Piiklad 3.5.9. Komplexni kation [TiL¢]3* je zeleny, komplexni kation [TiRg]3* je Zluty.

Ktery z obou ionta ma vySSi hodnotu sily ligandového pole?

Piiklad 3.5.10 U kterych ptechodnych kovii od Cr po Ni s oxidacnim ¢idem nula mo-

hou vzniknout jednoduché karbonyly? Navrhnéte jejich vzorce a tvar molekul.

Piiklad 3.5.11. Urcete koncentraci stiibrnych ionti v 0,2 M roztoku [Ag(NH3),]NOs.
Kolik litra plynného amoniaku je tieba zavést do 250 ml tohoto roztoku, aby koncentrace stti-
brnych ionta byla2,0. 107 M
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(konstanta stability b, = [Ag(NH,)]2* / [Ag* [NH,]2 = 1,39 . 107).
([Ag*] = 1,53. 108 M; 1,51)

Priklad 3.5.12. Méd’ v oxidacnim ¢ide jedna je piitomna v roztoku v podob¢ komplex-
nich anionta [CuCl,]” a [Cul,]’, jeichz koncentrace si jsou rovny. Jaky musi byt pomer kon-
centraci elementérnich chloridovych ajodidovych ionti, jsou-li konstanty stability piislusnych
komplext

[CuCl,]/[Cu*] [CI]2=29. 10¢ [Cul,]/[Cu*] [I12=1,4.10°

(45,5)

Piiklad 3.5.13. Jaka je konstanta stability b komplexu [Ag(NO,),] jestlize v 1000 ml
roztoku, ktery obsahuje 0,1 molu dusitanu stfibrného a 1,5 molu dusitanu draselného, je
koncentrace kationtu sttibrnych rovna 7,65.10°M?

(1,5. 109
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