X. STAVBA CISTYCH KOVOV A ZLIATIN

X.1 Atom — sucasna predstava o jeho stavbe

Atom je zakladnou stavebnou Casticou materialov. Pozostava z kladne nabitého jadra (protony a neutrony)
a zo zaporne nabitého obalu tvoreného elektronmi, ktorych pocet sa rovna poctu protonov v jadre. Elektrénovy
obal je nositel'om chemickych vlastnosti atomu. Predstavy o jeho stavbe sa postupne vyvijali, aZ sa dospelo
k sucasnej predstave zaloZenej na principoch vinovej (kvantovej) mechaniky. Podl'a nej si medzi mikro¢asticami
(ku ktorym patria aj elektrony) a ,,velkymi telesami“ viaceré fyzikalne odliSnosti, znemoziujice opisanie ich
pohybu rovnicami klasickej mechaniky. Kym energia makroobjektov sa pri ich pohybe meni kontinualne,
mikrocCastice mézu nadobudat’ len uré¢ité hodnoty energii medzi ktorymi su oblasti "zakazanych hodnot", t. j.
dochadza ku kvantovaniu energie. Mikrocastica méze menit’ svoju energiu len ziskanim alebo uvol'nenim takého
mnoZstva energie, ktoré zodpoveda prave rozdielu ,dovolenych® energetickych hladin. DalSou odlignostou
mikrocastic je ich vinovo - korpuskularny (dualisticky charakter) o znamena, Ze zaroven disponujt (podobne
ako fotony) vlastnostami vinenia aj vlastnostami ¢astic. Na zaklade toho mozno v jednej matematickej rovnici
vyjadrit’ vztah medzi vinovou dizkou a pokojovou hmotnostou elektronu. Pre elektrony je tiez charakteristické
principialne obmedzenie presnosti si¢asného uréenia jeho polohy a rychlosti, ¢im presnej$ie uréime polohu, tym
menej presne uréime rychlost a naopak (tzv. Heisenbergov princip neurcitosti). Preto mézeme hovorit’ len
0 priestore, Vv ktorom sa elektron s najvdaéSou pravdepodobnost'ou nachadza - tento priestor sa oznaCuje ako
orbitdl. Stav elektronu v orbitale je charakterizovany kvantovymi Cislami n, I, mi. Kvoli Giplnému opisu stavu
elektréonu sa pridava este Stvrté kvantové Cislo ms.

o N — hlavné kvantové Cislo vyjadruje energeticky stav elektronu a udava prislusnost’ orbitalu k urcitej
kvantovej sfére (hladine). Teoreticky m6Ze nadobtidat’ hodnoty 1 - oo. Pre atém v zdkladnom stave nadobuda
hodnoty od 1 po 7: n =1 (sféra K), n=2 (sféraL),n =3 (M),n=4 (N),n=5(0),n=6 (P),n =7 (Q).

o | — vedlajSie kvantové Cislo vyjadruje energetické odchylky elektronu v ramci kvantovej sféry
definovanej hlavnym kvantovym ¢islom - vlastne vyjadruje tvar orbitalu. Ak je atom v zdkladnom stave, vedl'ajSie
kvantové ¢islo | nadobtida hodnoty: O — s orbitdl, 1 — p orbitdl, 2 — d orbitdl, 3 — f orbitdl (obr. X.1).

oM — magnetické kvantové Cislo charakterizuje Stiepenie energetickych hladin vo vonkajSom
magnetickom poli. Orbitaly s rovnakym | a odlisnym m; maju réznu orientaciu v priestore (obr. 2.1). Magnetické
kvantové ¢islo nadobuda hodnoty -, ... 0, ... +1 (tab. X.1, obr. X.1).

® Ms— spinové kvantové Cislo vyjadruje vnutorny moment hybnosti a vnitorny magneticky moment Castice

(zjednodusene mozno povedat’, ze udava smer rotacie elektronu): ms =+ %.

Tab. X.1  Hodnoty magnetického kvantového cisla mi pre orbitaly s, p, d, f

Nazov orbitalu Hodnoty m, Pocet orbitilov | Pocet elektronov
S orbitdl, 0 1 2
p orbital -1,0,1 3 6
d orbital -2,-1,0,1,2 5 10
f orbitdl -3,-2,-1,0,1,2,3 7 14

Na jednom orbitdle mézu byt najviac dva elektrony a to s opacnym spinom. Uvedené Styri kvantové Cisla
tiplne opisuju stav elektronu a obsah jeho energie.



Obr. X.1 Schematické zobrazenie elektronovych orbitilov s, p, d, f. Indexy uvedené pri jednotlivych
orbitaloch vyjadrujii hodnotu prislusného magnetického kvantového cisla m (pozri tab. 2.1)

Postup zapifiania elektronového obalu konkrétneho atému elektronmi nie je nahodny, ale vyplyva
z urCitych zakonitosti, ktoré sa suborne nazyvaju vystavbovy princip. Tento princip spociva v obsadzovani
orbitalov elektronmi podla pravidla minimdlnej energie, t.j. od najnizsej energie po najvyssiu (obr. X.2.) a tiez
vtom, Ze orbitaly s rovnakou energiou (tzv. degenerované orbitaly — t. j. s rovnakym n al, liSiace sa mj) sa
obsadzujt tak, aby mali maximalny podet nesparenych elektronov (Hundovo pravidlo).
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Obr. X.2 Diagondlne zndzornenie vystavbového principu obsadzovania orbitdlov elektrénmi:
orbitdly sa obsadzujii v smere Sipok (L. j. V poradi 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, 5s, 4d, 5p, 6s, 4f,
5d, 6p, 7s, 5f, 6d, 7p, energia rastie od orbitalu Is po orbitdl 7p). Cisla vyjadrujii prislusnost
orbitdlov ku jednotlivym kvantovym sféram a zdaroven hodnotu hlavného kvantové cisla n. Orbitaly
Vv polickach bez ndkresu sii k dispozicii, ale sa nezapliiajii, ak sii atémy v zdkladnom stave.



Elektrony vo viacelektronovom systéme musia tiez vyhovovat Pauliho vyluéovaciemu principu, podla
ktorého v elektronovom obale ur¢itého atomu nemézu byt dva elektrony, ktoré maju vsetky Styri kvantové Cisla
rovnaké (ak maja n, I, m; rovnaké, znamena to, Ze sa nachadzaju na jednom orbitéle a tvoria elektronovy par).

Elektrony, ktoré sa nachadzaji na orbitaloch najvzdialenejsich od jadra, sa nazyvaju valencné elektrony
a prislu§né orbitaly valenéné orbitdly. Su to elektrony, ktoré sa zacastiiuji na tvorbe chemickych vézieb, od ich
poctu a usporiadania zavisia chemické vlastnosti chemickych prvkov.

X.2 Periodické vztahy medzi chemickymi prvkami a vysvetlenie
periodického zakona

Chemicky prvok je latka zlozena z atbmov, ktoré maji rovnaky pocet protonov v jadre. Za¢iatkom 19.
storocia boli uz zndme rézne chemické prvky, ale nebola jasnd podstata podobnosti alebo odlisnosti ich
chemickych vlastnosti. Viaceri vedci sa v tomto obdobi pokusali usporiadat’ prvky podl'a rastiicich atdmovych
hmotnosti. Neboli vSak urobené ziadne zavery, na zaklade ktorych by sa dali posudit’ vzt'ahy a suvislosti medzi
prvkami. D. I. Mendelejev bol presvedceny, Ze medzi nimi existuje zakonita suvislost’, ktora ich spaja do jednej
sustavy a atdmova hmotnost’ je zékladnou vlastnost'ou, ktora je vyjadrenim tejto suvislosti. 63 vtedy existujicich
prvkov usporiadal podla rastiicej atdmovej hmotnosti do tzv. prirodzeného radu prvkov, ktory rozdelil na tseky
- periody, po ktorych sa opakovali prvky s podobnymi vlastnostami. Neskor periody usporiadal pod seba do
tabul’kovej formy. V r. 1869 sformuloval Mendelejev periodicky zdakon: ,,Vlastnosti prvkov periodicky zavisia od
atdémovej hmotnosti®. Po ziskani poznatkov o vntiitornej stavbe atdbmov bol tento zdkon preformulovany do dnesne;j
podoby: ,,Vlastnosti prvkov sii periodickou funkciou ich proténovych Cisiel“. Tdto periodicita je priamo
podmienend periodicitou vo vystavbe elektronovych obalov.

Stcéasna periodicka sustava obsahuje 118 chemickych prvkov, ktoré st usporiadané do 7 horizontdlnych
period a 8 vertikdlnych skupin, obr. X.3. Atomy prvkov v danej peridde majii r6zny pocet valenénych elektronov,
ale v rovnakej valen¢nej kvantovej sfére, t. j. ich maximalna hodnota hlavného kvantového &isla n je rovnaka (¢islo
periédy udava, na kolkych kvantovych sférach st umiestnené elektrony Vv elektronovom obale atomu urcitého
prvku). Kazda z 8 skupin periodickej sistavy prvkov sa deli na hlavnit (A) a vedlajSiu (B) podskupinu. Hlavné
podskupiny su tvorené neprechodnymi prvkami (ich atdbmy maju S a p valencné orbitaly), vedl’ajsie podskupiny st
tvorené prechodnymi prvkami (ich atomy maja d valenéné orbitaly). *

Atomy prvkov, ktoré sa nachadzajii v spolo¢nej podskupine, majii rovnakd stavbu valenénej sféry, t. j.
rovnaky pocet a rovnaké usporiadanie valencnych elektrénov, z coho vyplyvaju ich podobné chemické vlastnosti
(preto sa oznacuji ako analogické prvky). Odlisuji sa poctom ostatnych zaplnenych kvantovych sfér (teda
maximalnym hlavnym kvantovym ¢&islom n). Pre prvky hlavnych podskupin plati, Ze ¢islo podskupiny priamo
udava pocet valencnych elektronov ich atdmov a teda aj maximalny pocet elektronov, ktoré sa mézu zacastnit’ na

tvorbe chemickej vézby.

* Pozn.: Lantanoidy a aktinoidy su vniitorne prechodné prvky (ich atémy maju f valencné orbitdly) patriace do
6. a 7. periody periodickej sustavy prvkov (14 lantanoidov nasleduje za lantanom, 14 aktinoudov nasleduje za

aktiniom). V periodickej siistave prvkov sa zobrazuju vo forme dvoch samostatnych riadkov pod periodickou
tabulkou (obr. X.3).
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Obr. X.3 Periodicka sustava prvkov (kovy, nekovy, polokovy)

X.3 Chemické vizby a ich suvislost’ s vlastnost’ami materialov

S vynimkou vzacnych plynov (VIIIA podskupina), ktoré sa bezne vyskytuji ako samostatné atomy, atomy
ostatnych prvkov maja prirodzent tendenciu sa spajat’ do vicsich stabilnejSich celkov pomocou , ktorych
zakladom s1 stabiliza¢né interakcie medzi atdbmami tvoriacimi molekulu (vSeobecne chemick latku). Chemickou
viizbou medzi rdznymi atdbmami sa vytvara zlicenina, ktora ma v porovnani s pdvodnymi latkami uplne odlisné
vlastnosti. Vysledné vlastnosti zlu¢eniny nie st jednoduchym ,,zlozenim* chemickych vlastnosti jej zloziek (napr.
sodik — reaktivny mékky kov striebornej farby, chlor — jedovaty bledozeleny plyn, NaCl — biela krystalicka latka
slanej chuti). V procese tvorby chemickej vézby dochiddza k zmenam vo valenénych kvantovych sférach
elektronovych obalov zucastnenych atémov, prebiehaji zlozité zmeny potencidlnej a kinetickej energie
elektronov. Nevyhnutnou podmienkou vzniku vizby je, aby novovzniknuta ststava bola energeticky stabilnejSia
V porovnani s energiou vol'nych atomov. Na zéklade podstaty viazby a mechanizmu jej vzniku rozoznavame tri

zakladné typy, kovalentnii, ionovu a kovovu vizbu.

X.3.1 Kovalentna vizba

Podstatou kovalentnej viizby je vytvorenie spoloéného vizbového elektronového pdru, na ktory poskytne
kazdy zucastneny atom jeden valencny elektron, pricom tieto elektrony musia mat’ opacny (antiparalelny) spin.
Takato védzba sa oznaCuje ako jednoduchd kovalentna vizba (oznauje sa Ciarkou, napr. H — H, Cl — Cl). Ak

kazdy z(castneny atom poskytne viac elektronov (2 alebo 3), védzba je tvorena dvomi alebo tromi vdzbovymi



elektronovymi parmi, ide o ndsobnit kovalentnit vizbu. Podla klasickej kvantovo mechanickej tedrie
vysvetl'ujucej mechanizmus vzniku kovalentnej vdzby (tzv. teodrie valenénych vézieb), tato vizba vznika
prekryvanim valenénych elektronovych orbitalov zalastnenych atomov (obr. X.4). V oblasti medzi jadrami
atomov sa zvicsuje elektronova hustota, ¢oho dosledkom je zmensenie energie sustavy. Kovalentna vizba ma
podla uvedenej tedrie smerovii povahu, je orientovana v smere maximalneho prekrytia atdomovych orbitalov
interagujucich atomov, ¢o stvisi s ich uhlovym rozloZenim.
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Obr. X.4 Schéma vzniku kovalentnej vizby prekryvanim valencnych elektronovych orbitdalov: na priklade s-

orbitalov obsahujucich nespareny elektron s opacnym spinom (ms=+ % )

Ak kovalentna vizba spaja dva rovnocenné atomy, ako je to napr. v molekulach Ha, Ny, Cly, elektrénova
hustota spolo¢ného vizbového elektronového paru je rovnomerne rozlozena medzi jadrami zaCastnenych atdmov.
Obidve jadra rovnako pritahuju viazbovy elektronovy par (maja rovnaka elektronegativitu, t. j. rovnak( schopnost’
pritahovat’ k sebe vizbovy elektronovy par) a v takom pripade hovorime o nepoldarnej kovalentnej viizbe (obr.
X.5 a)).

Ak st kovalentnou vézbou spojené dva rozne atdmy, vizbovy elektronovy par nie je K nim pritahovany
rovnakou silou, ale postiva sa blizSie k atdmu s vyssou elektronegativitou, ktory ho viac pritahuje. Tym sa v okoli
tohto atdmu zvysuje elektronova hustota a preto tu vznika Ciastocne zaporny naboj, kym v oblasti druhé¢ho atomu,
kde sa hustota naboja zmenSuje, prevlada naboj kladny. Vizba tohto druhu sa vSeobecne oznaCuje ako poldrna
kovalentnd viizba (obr. X.5 b)).
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Obr. X.5 RozloZenie elektronovej hustoty pri nepoldrnej a poldarnej kovalentnej vizbe

Za hranicu®“ medzi nepolarnou a polarnou kovalentnou vézbou sa pokladd rozdiel elektronegativit
z¢astnenych prvkov Ax = 0,4. Ak je Ax < 0,4, vézba sa poklada za nepolarnu, pri 4x > 0,4 ide o polarnu vézbu.

Ak je rozdiel elektronegativit z(i¢astnenych atomov Ax = 1,7; védzba je na 50 % kovalentna a na 50 % i6nova. Pri



Ax > 1,7 (vdzba medzi kovmi s ve'mi nizkou elektronegativitou a nekovmi s vysokou elektronegativitou) je vdzba
prevazne i6nova a oznacujeme ju ako id6nova vizba.

Posunom elektronovej hustoty k elektronegativnej$iemu atému dochadza v ramei molekuly k oddeleniu
taziska kladného a zaporného naboja, vznika dipol. Zakladnou charakteristikou dipélu je jeho dipélovy moment
w

w=2o.1 (x.y)
kde ¢ — absolutna hodnota ¢iastkového naboja a | — vzdialenost’ medzi t'aZiskami kladného a zaporného naboja.
Dipolovy moment ma charakter vektora, smeruje od zaporného ku kladnému naboju.
Ak ma molekula viac ako dva atomy a st v nej aspoit dve polarne vizby, vysledny dipolovy moment dany
vektorovym suétom &iastkovych dipdlovych momentov zavisi od Struktary tejto molekuly. Ak je vysledny
dipolovy moment molekuly x = 0 (napr. COg, ktorého atomy leZia na jednej priamke obr. X.6 a)), dana molekula
nepolarna. V pripade u # 0 (napr. H20, ktora ma atomy usporiadané do trojuholnika, obr. X.6 b)), dana molekula

je polarna.
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Obr. X.6 Schematické znazornenie Struktury molekul CO2 a H2O: a) nepolarna molekula y = 0, b) polarna
molekula u #0

Od polarity/nepolarity zavisia mnohé fyzikalne vlastnosti kovalentnych zli¢enin suvisiace so sadrznostou
ako teplota varu, prchavost, rozpustnost vo vode, alebo v nepolarnych rozptstadlach a pod. Dévodom je
pbsobenie pritazlivych medzimolekulovych sil, ktorych intenzita zavisi od polarity danych molekul (podrobnejsie
vysvetlené v kapitole X.3.4).

Kovalentnou vézbou st viazané atomy v molekulach plynov (napr. Hz, O CO>), kvapalin (napr. voda,
etanol, benzén), atomy v krysStaloch roznych typov (atomové, vrstevnaté, molekulové). Materily, v ktorych su
atomy viazané kovalentnou vizbou nie su tepelne a elektricky vodivé a nie st tvarne. Ak st tvorené atdbmovymi
krystalmi, maju zvycajne vysoka pevnost’ a tvrdost’ (napr. kremeni, diamant). Pre vrstevnaté krystaly, (napr. grafit,
molybdenit MoS;), je charakteristickd rozdielnost’ fyzikalnych vlastnosti v smere vrstvy a kolmo na vrstvu.
V ramci vrstvy st atomy viazané pevnymi kovalentnymi vizbami (analdgia s vizbami v atomovych kryStaloch),
medzi vrstvami posobia van der Waalsove sily, ktoré su vyrazne slabsie, o sa prejavuje nizkou Smykovou
pevnost'ou v smere kolmom na vrstvu. V molekulovych krystaloch, ktoré st typické pre organické latky vratane
niektorych polymérov, su v uzlovych polohach krystalu molekuly a tie st vzdjomne viazané van der Waalsovymi
silami. Sudrznost’ a pevnost’ takychto materialov zavisi od polarity molektl tvoriacich krystal a tym od pevnosti
medzimolekulovych pritazlivych sil.

Kovalentnymi vdzbami su viazané atomy intermediarnych fdz v heterogénnych zliatinach , napr. sulfidy
(FeS, NiS, MoSy), karbidy (TiC, (CrFe)23Cs), obr. X.7.
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Obr. X.7 Zndzornenie krystdlov intermedidrnych faz na prikiade karbidu TiC (atomovy krystal) a MoS;

(vrstevnaty krystal)

X.3.2 Ionova vazba

Velky rozdiel elektronegativit medzi atobmami (4x > 1,7) sposobi odtrhnutie najslabsie viazaného elektronu
(alebo elektronov) zmenej elektronegativneho atomu ajeho (ich) pribratie do valencnej sféry
elektronegativnejSicho atomu. Z atdmu s nizSou elektronegativitou sa stava kladny i6n - kation (napr. Na - 1" —
Na*), z atomu s vy$Sou elektronegativitou zaporny ion - anién (napr. Cl +1e-— CI). Podstatou iénovej vdzby uz
teda nie je spolo¢ny vdzbovy elektronovy par, ale elektrostaticka pritazliva sila medzi kationom a aniénom (obr.
X.9).

Obr. X.10 Zndzornenie vzniku kationu a anionu na priklade Na* a Cl’

I6nova vizba nema smerovi povahu, pretoze elektrické polia okolo katiénu a anionu su gul'ovo symetrické.
Pritazlivost’ medzi katibnom a anidnom preto v skutoénosti nekonc¢i pritahovanim sa v ramci jedného paru ale
vznika §truktara - idnovy krystal (obr. X.10), v ktorom je kazdy ién zo vSetkych stran obklopeny opacne nabitymi
i6nmi (vdzbové pritahovanie zo vSetkych stran). Symetriu ionovych krystalov ovplyviiuje pomer medzi ionovymi
polomermi kationov rx a aniénov ra. Od pomeru ri/ra zavisi tzv. koordinaéné éislo, ktoré udava pocet anionov,
ktorymi sa moZe obklopit’ centralna Castica — kation (napr. ak ri/ra je 0,155 - 0,225 kation je obklopeny 3 aniénmi,
ak rra je 0,414 az 0,732 - kation je obklopeny 6 anionmi). Pomer ri/ra = 1 znamena najtesnej$iu usporiadanost’,

pri ktorej je centralna Castica obklopena 12 ¢asticami (koordina¢né ¢islo je 12).
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Obr. X.10 Priklady iénovych struktir: a) CaF S koordinacnym cislom 8, b) NaCl s koordinacnym cislom 6

V idealnom idnovom krystali si mdzeme katidony a anidny predstavit’ ako vzajomne sa dotykajiice gule.
Takyto idealny krystal je vSak len abstrakciou, pretoze v skutocnosti neexistuje zli€enina, v ktorej idnovost’ viazby
by bola 100 %-na (napr. typicka iénova zli¢enina NaCl ma 87 %-nu iénovost’). Pri¢ina neexistencie 100 %-nej
idnovej véizby je v tom, Ze u katiénov a aniénov vplyvom elektrickych poli, ktoré okolo seba vytvaraji, dochadza
k deformadcii ich elektronovych obalov. Ak je deformacia velka, dochadza k ¢iastoénému prekryvu interagujucich
valen¢nych orbitdlov a vizba nadobuda Ciastocne kovalentny polarny charakter. Deformovatel’nost’ ionov zavisi
od velkosti ich naboja, od ich objemu a od S$truktury valenénej vrstvy. Anidony st vo vSeobecnosti viac
deformovatelné ako kationy, pretoze maju nadbytok elektronov, ktoré su slabsie pritahované k jadru.
Deformovatel'nost’ anidnov rastie s ich ndbojom a s ich idbnovym polomerom. Najl'ahSie deformovatel'né kationy
maju velky ionovy polomer a maly kladny naboj. Pod poelarizaénym uéinkom rozumieme schopnost’ idénov
deformovat’ elektronovy obal susednych idonov. Kation k sebe pritahuje valenéné orbitaly anidonu a tym dochadza
k jeho deformacii. Polarizacny ucinok katiénu je tym vacsi, ¢im je vacsi jeho ndboj a mensi jeho polomer.
Polariza¢ny G¢inok anionu sa prejavuje odpudzovanim elektrénovych obalov susednych kationov. Rastie s jeho
zapornym nabojom a S poklesom ié6nového polomeru.

Iénova vidzba je typicka pre soli, ktoré su za beznych podmienok tuhé krystalické latky. Ionové krystaly
maju charakteristické vlastnosti nekovov — su elektricky nevodivé, maju vel'mi nizky koeficient tepelnej vodivosti
(napr. NaCl 0,03 W/cm.K) , st krehké (obr. X.11). Tavia sa pri vysokej teplote (napr. NaCl 801°C) za uvolnenia
i6nov zo Struktury a preto ich tavenina vedie elektricky prad.

vonkajsia sila

odpudzovanie sa ¢astic
s rovnakym nabojom

Obr. X.11 Vysvetlenie krehkosti ionovych krystilov



I6nové zluceniny sa dobre rozpustaji vo vode a v polarnych rozpustadlach za vzniku elektricky vodivych
roztokov — elektrolytov (obr. X.12)

Obr. X.12 Vysvetlenie rozpustnosti ionovych krystdalov vo vode

X.3.3 Kovova vizba

Kovy st s vynimkou ortuti tuhé krystalické latky s tesnym usporiadanim stavebnych ¢astic (obr. X.13) a
S typickymi fyzikalnymi vlastnostami - kovovym leskom, elektrickou a tepelnou vodivost'ou, tvarnostou, vysokou

pevnostou. Spomenuté vlastnosti vyplyvaji z charakteru vizieb medzi atbmami v krystaloch kovov.

Obr. X.13 Zndzornenie usporiadania stavebnych castic v mriezkach kovov. a) kubické priestorovo
centrované usporiadanie (K8), b) kubické tesné usporiadanie (K12), c) hexagonalne tesné
usporiadanie (H12)

Z krystalovej Struktary kovov vyplyva, Ze atdomy nemdzu byt navzdjom viazané lokalizovanymi

dvojelektronovymi viazbami, lebo nemaji dostatoény pocet valenénych elektronov na ich vytvorenie. Napr. litium



krystalizuje v kubickej priestorovo centrovanej mriezke (K8), teda kazdy atom litia by potreboval 8 elektronov
na vytvorenie dvojelektronovych vizieb s kazdym najbliz§im atdomom. Je zrejmé, Ze s jednym valencnym
elektrénom atomu Li su takéto vézby nerealizovateI'né.

Vizba medzi atomami v krystaloch kovov nema smerovy charakter, ani nasobnost. Je potrebné ju
povazovat’ za extrémny pripad delokalizovanej kovalentnej vizby, ktorej podstatou je prekryvanie vonkajSich
orbitalov v atome s obdobnymi, ktoré ho v krystalovej Struktare obklopuju (pocet urcuje koordinacné ¢islo).
Vel'mi zjednodusene si mozno kovovy krystal predstavit’ ako sibor kationov kovu umiestnenych v uzloch mriezky
medzi ktorymi sa vol'ne pohybuju valencné elektrony, tzv. elektronovy plyn.

Kvantovd mechanika vysvetluje kovovi vdzbu pomocou tzv. pdsmovej tedrie, ktora aplikuje tedriu
molekulovych orbitdlov na systémy s velkym poctom vzajomne posobiacich atomov. Ak krystal predstavuje
sustavu s N atdmami, linedrnou kombindciou povodnych atdmovych orbitalov sa vytvori N viaccentrovych
molekulovych orbitalov ktorych energetické hladiny st si vel'mi blizke, takZe vytvaraju takmer spojité energetické
pdasmo (obr. X.14). Kazdej hladine v energetickom pase teda zodpoveda molekulovy orbital, ktory je linearnou
kombinaciou vSetkych atdomovych orbitalov (pocet molekulovych orbitalov sa rovna poctu atomov viazanych v

Strukttre). Pasmova tedria je podrobne vysvetlena v kapitole Elektrické vlastnosti.

UX)
Samostatny atom Krystal
3s 3s
—2s 2s
— 1 1s 1s \_ .

Obr. X.14 Potencidl a energetické hladiny elektronu v izolovanom atome (A) a v krystali
(B): Ex - energia, X — vzdialenost elektronu od stredu atéomov, a — mriezkova konstanta

X.3.4 Medzimolekulové pritazlivé (van der Waalsove) sily

Medzi molekulami pdsobia pritazlivé sily, ktorych intenzita zavisi od polarity danych molekul. Tieto sily
sa podl'a holandského fyzika J. D. van der Waalsa ozna¢uji ako van der Waalsove sily. Realizuju sa bez vzajomne;j
vymeny elektronov, pripadne bez spolo¢ného zdielania vdzbovych elektronovych parov. Pévod van der
Waalsovych sil sa vysvetl'uje r6zne podl'a toho, ¢i sa uplatiiujii medzi polarnymi, polarnymi a nepolarnymi, alebo
len nepolarnymi molekulami:

Sily medzi polarnymi molekulami. Ak ma latka polarne molekuly, orientuju sa tak, aby sa navzajom priblizili
opacne nabitymi polmi, ktorymi sa elektrostaticky pritahuja (obr. X.15 a)). W. H. Keesom (1921) ukazal, ze

stredna energia vzajomného posobenia medzi polarnymi molekulami nachadzajicimi sa vo vzdialenosti | je



nepriamo imernd 1° a absoliitnej teplote. Posledny fakt je pochopitelny vzhladom na tepelny pohyb molekil,
ktory nartsa ich orientacnu tendenciu.

Sily medzi polarnymi a nepolarnymi molekulami. \V pripade vzédjomného pdsobenia medzi polarnou a nepolarnou
molekulou sa najprv G¢inkom polarnej molekuly indukuje v nepolarnej molekule dipol, nasledne dochadza k
elektrostatickému posobeniu medzi pévodnym a indukovanym dipélom (obr. X.15 b)). Tento efekt sa moze
uplatiiovat’ aj medzi polarnymi molekulami, ktoré sa navzajom deformuju, a tym sa ich pritahovanie zosiliiuje.
Sily medzi nepolarnymi molekulami - disperzné sily. Pritazlivé van der Waalsove sily sa prejavuju aj medzi
nepolarnymi ¢asticami (napr. medzi nepolarnymi molekulami alebo medzi atdbmami vzacnych plynov) a mézu mat’
radovo rovnaki vel’kost’ ako sily, ktoré sa uplatiiuju medzi polarnymi molekulami (obr. X.15 c)). F. London (1930)
vysvetlil vznik tychto tzv. disperznych sil ako dosledok ustaviéného pohybu, ktory v molekule vykonavaja
elektrony pohybujuce sa vo svojich orbitdloch okolo jadier. Tak sa stane, ze na kratke Casové okamihy sa
v molekule oddelujii taziska kladnych a zadpornych nabojov, ¢im sa vytvara urity casovo obmedzeny dipdl.
Takyto dipdl vyvolava svojim indukénym u¢inkom vznik obdobného dip6olu v susednej molekule. V désledku toho
vznika Gsilie o synchronizaciu elektronovych pohybov v susednych molekulach tak, aby sa v bezprostrednej
blizkosti trvale nachadzali ich nestihlasne nabité Casti. Tym je dand moznost' vzdjomného pdsobenia medzi
susednymi molekulami. Disperzné sily sa uplatiiuji medzi molekulami vietkych latok bez vynimky a ukazalo sa,
ze okrem pripadov vysoko polarnych molekul tieto sily predstavuji najvyznamnejsiu zlozku van der Waalsovych

sil. Ich velkost’ podstatne zavisi od elektrickej polarizovatel'nosti molekul.

JADEADEREDID
DI OERADID

JONOENOID

+ tazisko kladného naboja
= tazisko zaporného naboja

Obr. X.15 Zndzornenie orientdcie molekiil pri pésobeni van der Waalsovych sil
medzi a) dvomi polarnymi molekulami, b) medzi polarnou a nepolarnou molekulou,
C) medzi dvomi nepolarnymi molekulami

X.3.5 Vodikova vizba (vizba vodikovym mostikom)

Vodikova viizba (vizba vodikovym mostikom) vznika vtedy, ak vodik viazany kovalentnou polarnou

vézbou s atomom X vstupuje do interakcie s atdbmom Y, ktory ma vol'ny elektronovy par:
X—H+Y—->X—H..Y

Kde X, Y st atomy s vysokou elektronegativitou (X a Y ¢asto byvaji atomy toho istého prvku) a bodkovanim je
vyjadrend vodikova vézba.

Ked ma atom X vysoku elektronegativitu, vizba medzi nim a vodikom je polarna, ¢o znamena posun
viizbového elektronového paru kovalentnej vizby X — H smerom k atoému X. Takto polarizovany atom
vodika méa osobité vlastnosti stivisiace s jeho malym objemom a S nepritomnostou vntitornych kvantovych sfér

V jeho elektronovom obale, ktoré umoziiuji atdému vodika dostat’ sa do tesnej blizkosti atomu Y a vytvorit’ s nim



vézbu. Pri si¢asnom viazani vodika kovalentnou (X — H) a vodikovou vézbou (H ....Y),vizby X — H aH ...Y
moZzu, ale nemusia byt energeticky rovnocenné. Energia vodikovej vdzby je vo vSeobecnosti priblizne 10-krat
vécsia ako energia van der Waalsovych sil a rastie s elektronegativitou a so zmensovanim objemu atomu Y.

Vodikova vdzba moéze byt medzimolekulovou (intermolekulovou) alebo vnitromolekulovou
(intramolekulovou) vézbou. Medzimolekulovou vodikovou vézbou vznikaju diméry alebo zlozitejSie asociaty
(napr. retazce, kruhy). Dochadza k zvySeniu stidrznosti takychto latok, ¢o sa prejavuje najmé zvySenim teploty
varu, teploty topenia, znizenim prchavosti, zmenami v rozpustnosti. Schopnost’ tvorit’ asociaty pomocou vodikovej
vizby prejavuji mnohé latky napr. voda (obr. X.16 ), amoniak, alkoholy, kyselina sirova. Medzimolekulové
vodikové vizby pomdhaju vytvarat Struktiru makromolekul prirodnych polymérnych latok, proteinov
a nukleovych kyselin

Vnutromolekulova vodikova vézba vznikéd len pri vhodnom geometrickom usporiadani danej molekuly
(konkrétne pri vhodnom usporiadani zucastnenych atomov), obr. X.17.

Obr. X.16 Priklad medzimolekulovych vodikovych vizieb

(vyznacenych bodkami) medzi molekulami vody

HO O.

Obr. X.17 Vnutromolekulovd vodikova vizba (vyznacena bodkami) vo vniitri

jednej molekuly kyseliny salicylovej



Vodikové vizby sa uplatituji aj na povrchu kovovych krystalov pri adsorpcii molekul vody, OH skupin,
uhl'ovodikov a r6znych bio-molekl.
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