2.1. Struktura atomi.

Jiz v davnych dobach lidé tusili, Ze hmota ma 1 pfi svém spojitém vzhledu urcitou
strukturu, ze je tedy slozena z velmi malych, nasimi smysly nepostizitelnych ¢astic. Prvni,
kdo jasné formuloval tento ndzor, byl fecky filosof Démokritos (460-371pt.n.l.), od néhoz
pochazi 1 ndzev téchto malych ¢astic — atomy (ATOUOO = nedélitelny).

V 19. stoleti pfijali védci myslenku, podle niz se chemické prvky skladaji z atomd, o
atomech samych vSak nevédéli témét nic. Po objevu elektronu a zjisténi, ze vSechny atomy
obsahuji elektrony, navrhl J.J.Thomson prvni model atomu, tzv. ,,pudinkovy model* atomu.
Podle n¢ho jsou atomy elektricky neutrdlni Castice, které predstavuji kulicky kladné nabité
hmoty, vniz jsou jako rozinky v pudinku umistény zdporn¢ nabité¢ elektrony (Obr.2.1).
Experimentalni ovéfeni tohoto modelu prokdzalo, Zze neni spravny, pfinejmensim v tom
smyslu, Ze neobsahuje spojité¢ rozlozeny kladny naboj. Proto piedlozil E. Rutherford druhy
model, podle néhoz existuje uprostied atomu kladné jadro a elektrony jsou rozptyleny
rovnomerné v celém objemu atomu (Obr.2.2).
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Obr.2.1. Thomsontiv model atomu Obr.2.2.. Rutherfordiv model atomu.

Ani Rutherfordiv model neobstdl jak po strance experimentdlni, tak po strance
teoretické. Proto vroce 1913 piedlozil dansky fyzik Niels Bohr sviij model atomu, ktery
s malymi opravami ,,slouzil* pomérn¢ dlouhou dobu, i kdyz nékteré jeho nedostatky bylo
tteba odstranit postulovanim. Podle Bohrova modelu, ktery vyborné vysvétluje zejména
optické vlastnosti (spektra) atomt, se elektrony pohybuji po urcitych kruhovych drahdch
kolem kladného jadra, podobné jako se pohybuji planety Slunecni soustavy kolem Slunce
(podobnost je i v fadové velikosti: polomér Slunce (polomér jadra) / vzdalenost planet od
Slunce (vzdalenost elektront od jadra)) — viz Obr.2.3.
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Obr.2.3. Bohriiv model atomu. Obr.2.4. Srovnani Bohrova (a) a kvantové —
mechanického (b) modelu atomu.

Bohriiv model atomu je poslednim modelem, ktery lze alespon z€asti vylozit tzv.
»selskym rozumem®, tj. 1ze si ho pfedstavit na zdkladé klasické fyziky. Brzy po jeho vzniku
bylo proti nému vzneseno nékolik vaznych namitek, jak experimentalniho, tak zejména
teoretického rdzu. Proto vznikl zatim posledni model atomu, vyuzivajici piedstav kvantové
mechaniky (bohuzel ndzorna piedstava tohoto modelu je jiz téméf nemoznd). Podle tohoto
modelu ma elektron jak vlnovy, tak i ¢asticovy charakter a jeho poloha v okoli jadra je dana
pravdépodobnostni funkci (Obr.2.4).

Ptes vSechny nedostatky Bohrova modelu je pouzivan stale, i kdyZ zname jeho
principidlni nedostatky. Musime vSak mit na paméti, ze jednotlivé ,,drahy* elektronti nejsou
ve skutecnosti drahy v geometrickém slova smyslu, ale mista nejcastéjSiho vyskytu elektronti.
Hovotime potom o tzv. ,,orbitalech® (Obr.2.5a,b).



Obr.2.5 a) Valen¢ni atomové orbity v H,O b) Valen¢ni atomové orbity v NH;

2.2. Vazebné sily v pevnych latkach.

Vyjdeme — li z prosté experimentélni zkuSenosti, Zze pevné latky ,,drzi pohromade® a
pfitom nejsou velmi husté, dojdeme k zavéru, ze mezi atomy vnich musi kromé si/
pritazlivych existovat 1 sily opacné, tj. sily odpudivé. Na Obr.2.6a) je vynesena zavislost obou
druhti téchto sil, plisobicich mezi dvéma atomy, na jejich vzajemné vzdalenosti a na Obr.2.6b)
zavislost jejich vzijemné potencidlni energie pfitazlivych a odpudivych sil opét na
vzdalenosti. Z obrazkt plyne, Ze atomy se vzdy usadi v takové vzdjemné vzdalenosti, aby
byla vysledna potencialni energie jejich vzajemného plisobeni minimalni. Tato vzdalenost se
nazyva mrizkova konstanta.

Dale stru¢né objasnime fyzikalni podstatu meziatomovych sil.

2.2.1. Van der Waalsovy sily.

Van der Waalsovy pfitazlivé sily ptisobi mezi vSemi atomy a molekulami. Protoze je
energie jejich vzadjemného pusobeni velmi mald (fddové 10 kJ/mol = 0,1 eV/atom), byva
vétSinou prekryta jinou, silnéjsi vazbou. V Cistém stavu se s ni setkdvame u inertnich plynt
v kapalném a tuhém stavu a u nékterych dalSich latek, o nichz se dale zminime.

Podstatou Van der Walsovych sil je vzajemné elektrické piisobeni mezi dipdly, tj.
protahlymi utvary, nesoucimi dva stejn¢ velké elektrické naboje opacného néboje na kazdém
z obou koncil (Obr.2.7). Podle konkrétniho zplisobu vytvoteni téchto dipolti délime Van der
Waalsovy sily na tfi druhy:

a) Disperzni Van der Waalsovy sily.

Atomy vsech latek jsou obvykle elektricky neutralni, nebot’ elektrony jsou rozdéleny
symetricky kolem jadra. VSechny atomy vSak konaji pii teploté vétsi nez 0 K kmitavy pohyb,
v jehoz dusledku dojde ke vzniku okamzitych kratkodobych a chaotickych (disperznich)
naruSeni elektrické symetrie elektronového obalu, takze z neutrdlnich atomii vzniknou malé
dipély. Ty se mohou vzdjemné orientovat tak, ze se pfitahuji, nebo odpuzuji. Podrobné
vypocty ukazuji, Ze v pfipad¢ ptitahovani je celkova energie systému niz$i, nez v piipadé
odpuzovani. Dojde tedy piednostné ke vzniku pfitazlivych sil mezi dip6ly a tim ke vzniku
pevné latky (nebo kapaliny). Energie disperznich pfitazlivych sil ma kratky dosah a klesé se
Sestou mocninou vzdalenosti:
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Obr.2.6. Zavislost pfitazlivych a odpudivych sil (a) a vzdjemné potencialni energie
(b) dvou atomt na jejich vzdjemné vzdalenosti.
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Obr.2.7. Elektricky dipol. Obr.2.8. Indukované Van der Waalsovy sily.

b) Indukované Van der Waalsovy sily.

Nékteré molekuly tvoii jiz samy od sebe tuhé dipdly (napf. molekula HCl — viz
Obr.2.8). Takové molekuly nazyvame poldrnimi molekulami. Ty mohou indukovat dipoly
v sousednich nepolarnich molekulach nebo atomech, ¢imZ opét vznikd mezi nimi vazba. Jiz
z tohoto jednoduchého modelu plyne, ze takova vazba bude silngjsi, nez vazba disperzni.
Podrobné vypocty vSak ukazuji, Ze energie této vazby opét klesa se Sestou mocninou
vzdalenosti:
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¢) Van der Waalsovy sily mezi permanentnimi dipdly.

Pokud se latka skladd pouze z tuhych dipdli, potom mezi nimi existuje vazba jesté
siln€j$i, nez vazba indukovana (tzv. orientacni Van der Waalsova vazba). Tu si mizeme
predstavit tak, Zze napt. zdporny konec jedné molekuly je pfitahovan ke kladnému konci
molekuly druhé, atd. Proto je tato vazba nejsiln€jsi z Van der Walsovych vazeb. Jeji vazebna
energie pii nizkych teplotach klesa s tfeti mocninou vzdalenosti
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or(n.t.) =
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(2.3)

nebot’ uspofadané molekuly nejsou za nizkych teplot tak siln€ ,,rozhazovany* tepelnym
pohybem. Za vysSich teplot energie orientacniho vzajemného plisobeni opét klesa se Sestou
mocninou vzdalenosti, jako je tomu u ostatnich Van der Walsovych sil:
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Van der Waalsova vazba je sice pomérné dosti slabd, ale ma svlij velky vyznam, nebot’ se
vyskytuje u vSech latek (u vétsiny je vSak prekryta nékterou ze siln€jSich vazeb). Na Obr. 2.9
jsou pro ilustraci uvedeny dva ptiklady vyskytu této vazby.
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Obr.2.9. Van der Waalsova vazba mezi atomy vody (a) a mezi fetézci polymeru (b)

2.2.2. Iontova vazba.

Atomy alkalickych kovii (Li, Na, K, Rb, Cs, Fr) jsou charakterizovany tim, ze maji
v posledni orbité jediny valenéni elektron, slabé vazany k celému atomu. Naopak halogeniim
(F, Cl, Br, I, At) chybi v posledni orbité jeden elektron k tomu, aby byla zcela zaplnéna.
Opusti — li tedy valen¢ni elektron atom alkalického kovu a piejde do elektronového obalu
halogenu, stane se z n¢ho kladny iont. Naopak z halogenu se stane iont zaporny, pficemz oba
ionty maji elektronovou konfiguraci vzacnych plynt (maji vSechny orbity plné zaplnéné
elektrony). Vysledna vazba mezi obéma ionty je Cisté elektrostaticka (iontovd) (Obr.2.9) a sily
mezi nimi jsou ddny Coulombovym zakonem
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(e je naboj elektronu a & je dielektricka konstanta (permitivita) vakua)

Vazebna energie iontovych krystalil je adu 10° kJ / mol (5 eV / iont), tedy asi o dva
rady vyssi, nez energie Van der Waalsovy vazby.

Elektrostaticke vazebneé sily

Obr.2.10. Iontova vazba (NaCl).

2.2.3 Kovalentni vazba.

Podstatou kovalentni vazby je tzv. sdileni elektronii mezi sousednimi atomy. Dva
kovalentné véazané atomy pfispivaji kazdy nejméné jednim elektronem k vazbé a tyto
elektrony jsou tedy ,,majetkem* obou atomt. Kovalentni vazba mezi atomy kifemiku je
schematicky znazornéna na Obr.2.11. Jeji smérovost pak na Obr.2.12 (pro kiemen SiO; ).

Charakteristickou vlastnosti kovalentni vazby je jiz zminéné sdileni elektronu,
smerovost (kovalentni vazba se uskuteciiuje pouze pod urcitymi thly) a nasycenost (dana
mocenstvim vazanych atomi). Je tfeba poznamenat, ze k Gplnému pochopeni kovalentni
vazby nestaci nazorné predstavy klasické fyziky. Dokonale ji 1ze objasnit pomoci kvantové
mechaniky.

Kovalentni vazba je v pfirod¢ velmi rozsifena. Vazi se ji atomy nekovovych prvkia
samy se sebou v molekuly (H, , Cl, , Oy, atd.), stejné jako mezi sebou (CH4, H,O, HNOs3,
apod.). Patii sem ale rovnéz diamant, krystaly kifemiku a germania a slitiny typu GaAs, InSb,
atd. Kovalentni vazba byva velmi silna (diamant taje aZ pfi teploté 3550 °C), ale také mnohem
slabsi (vizmut taje jiz pii 270 °C). Setkdame se sni i pii vzniku polymerd, kde umoziiuje
tvorbu dlouhych fetézct atoml a molekul.




Kovalentni

Atom kiemiku

Obr.2.12. Smérovost kovalentni vazby mezi atomy v SiO,

2.2.4 Kovova vazba.

Atomy kovovych prvkli maji jeden, dva, nebo maximalné tfi valenéni elektrony.
Model kovové vazby je velmi ndzorny a je zaloZen na skutecnosti, ze tyto elektrony, slabé
k atomu véazané, nejsou vazany s zadnym urCitym atomem, ale jsou viceméné volné a
pohybuji se chaotickym pohybem v oblasti mezi kladnymi ionty kovovych atomil (které
vznikly z neutralnich atomt poté, jak je elektrony opustily — viz Obr.2.13.).

Volné elektrony, nachdzejici se mezi kladnymi ionty jednak odstifiuji jejich
elektrostatické odpudivé sily a zaroven puasobi jako ,,lepidlo®, které je vaze dohromady.

Nastinény mechanismus kovové vazby vysvétluje kvalitativné nékteré charakteristické
vlastnosti kovt, jako je naptiklad velka tepelna a elektricka vodivost, apod. Vazebna energie
kovové vazby miize byt jak pomérné nizka, napt. 68 kI.mol™ (0,7 eV / atom) pro Hg (bod tani
-39 °C), az po 850 kJ.mol™ (8,8 eV / atom) pro wolfram (bod tani 3410 °C).




Obr.2.13. Schéma kovové vazby.

e 2.3. Kontrolni otazky
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modelu atomu.

2.3.2. Objasnéte, pro¢ maji krystaly, vazané Van der Walsovou vazbou (napf. plyny v pevném
skupenstvi) velmi nizky bod tani.

2.3.3. Na zaklad¢ znalosti podstaty iontové vazby vysvétlete kvalitativng elektrické vlastnosti
téchto latek (napt. NaCl).

2.3.4. Vysvétlete kvalitativng, pro¢ jsou kovy nejlepsimi vodici elektrického proudu.
2.3.5. Objasnéte, proc elektricky odpor kovi roste s teplotou.

2.3.6. Odhadnéte podet atomi ve $pendlikové hlaviéce (cca 1 mm®).



