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1 ZGRADBA SNOVI

1.1 Atom

Danes poznamo veC milijonov razlicnih snovi. PodrobnejSe raziskave teh snovi
pokaZejo, da so skoraj vse sestavljene iz omejenega Stevila enostavnejsih snovi. Se veg,
z ustrezno kemijsko reakcijo lahko praktiéno vsako snov razstavimo na njene
enostavnejSe komponente. Na osnovi mnogih poskusov so kemiki ugotovili, da obstaja
le okoli 100 snovi, ki jih s kemijsko reakcijo ne moremo razstaviti na enostavnejse.
Imenujemo jih kemijski elementi.

Osnovni (najman;jsi) gradniki kemijskih elementov, ki sodelujejo v kemijskih reakcijah
z drugimi snovmi, se imenujejo atomi. Tipi¢ne dimenzije atomov zna$ajo okoli 10" m.
Pred priblizno 100 leti so ugotovili, da so atomi zgrajeni iz $e manjSih delcev. Zgradba
atoma vpliva na mnoge lastnosti ustreznega elementa in posredno tudi na snovi, ki
vsebujejo ta element.

1.1.1 Thomsonov model atoma

Pred okoli 200 leti so Charles Augustin de Coulomb (1736-1806), Alessandro Giuseppe
Volta (1745-1827), Michael Faraday (1791-1867) in drugi zaceli sistematsko proucevati
elektricne pojave v snovi, kot so elektrostatski privlak oziroma odboj, elektroliza in
podobno. Privlacne in odbojne sile so pripisali majhnim delcem v snovi - pozitivnim in
negativnim nabojem. Enako nabiti delci se odbijajo, nasprotno nabiti pa privlacijo. Eden
prvih, ki je ugotovil, da so naboji sestavni deli atomov, je bil John Joseph Thomson, ki
je leta 1899 pokazal, da svetloba pod dolofenimi pogoji iz atomov kovine izbija
negativne delce’, ki jih je imenoval elektroni. Na osnovi znanih eksperimentalnih
podatkov je Thomson postavil priblizno tak model atoma: pozitivni naboji so trdne
krogle, ki so enakomerno porazdeljene po vsem volumnu atoma (kot rozine v pudingu),
vmes pa nihajo ali kroZijo toCkasti negativno nabiti elektroni. Najvecja slabost modela
je bila, da ni bil v celoti usklajen s takrat Ze priznano Maxwellovo elektrodinamiko.
Slednja je namre¢ napovedovala, da bi zaradi pospeSenega gibanja (nihanja, krozenja)
elektroni morali izgubljati energijo in zgradba atoma bi se sCasoma porusila.

1.1.2 Rutherfordov model atoma

Leta 1911 je Ernest Rutherford napravil poskus, ki naj bi pokazal, kakSen je dejanski
razpored nabojev v atomu (slika 1.1). Uporabil je tanko tarco iz zlata, jo obdal s
fotografskim filmom in obstreljeval s pozitivno nabitimi helijevimi delci, ki jih
imenujemo tudi Zarki o. Opazil je, da je vefina Zarkov, ki so padli na tarCo, Sla
neovirano skozi njo, le manjsi del Zarkov je pri prehodu skozi tar¢o spremenil smer
gibanja. Ce bi veljal Thomsonov model atoma, bi se veéina helijevih delcev morala
odbiti od pozitivnih nabojev v atomih zlata in fotografski film za zlato tarCo bi bil
prakticno neosvetljen. Iz rezultatov poskusa je Rutherford predpostavil, da je ves
pozitivni naboj zgoscen v srediSCu atoma, ki ga imenujemo jedro, elektroni pa krozijo

" Ta pojav, ki ga imenujemo fotoefekt, je Ze leta 1887 odkril Heinrich Hertz, vendar je bil Thomson prvi,
ki je fotoefekt povezal z zgradbo atoma.



okoli jedra na relativno veliki oddaljenosti. Danes vemo, da je ta prepostavka v osnovi
pravilna, tipi¢ne dimenzije v atomu pa so naslednje: jedro ima premer okoli 10" m,
elektroni pa so od jedra oddaljeni priblizno 10'° m. Ce ti dve $tevilki predstavimo v
duhu Rutherfordovega poskusa, lahko reCemo, da je na zveznici med jedrom zlata in
najbliZjimi elektroni prazen prostor, kamor lahko razvrstimo okoli 10 000 delcev zarkov
o (te zarke, ki smo jih prej oznacili kot helijevi pozitivni delci, zdaj lahko definiramo
kot jedra helijevih atomov).

Poskus B
helijevi i I \)4/ fotografska plosca
pozitivni = =
delci \
\\-'
tanka tar¢a iz zlata
Model prazen prostor

Y-_elektron

jedro

Slika 1.1. Rutherfordov poskus, ki je dokazal, da je v atomu veliko praznega prostora,
ter shematski prikaz Rutherfordovega modela atoma.

1.1.3 Bohrov model atoma

Na osnovi Rutherfordovega in Se nekaterih poskusov, je Niels Bohr leta 1913 postavil
nov model atoma (slika 1.2). Model sestoji iz trditev, ki jih Bohr ni mogel neposredno
dokazati, in jih zato imenujemo tudi postulati’:

1.

Elektron (negativno nabit delec) krozi okoli pozitivno nabitega jedra brez izgube
energije. Krozni tiri imajo lahko samo to¢no dolocen radij.

Vrtilna koli¢ina kroZecega elektrona je mnogokratnik kvantne enote h/27:

mvr:ni, n=1273,... (1.1)
27

kjer je m masa elektrona, v njegova hitrost, r radij kroZne tirnice, in & Planckova
konstanta (h = 6.626x10™* Js).

Ce elektron prejme 1 kvant energije 2-v (pri emer je v frekvenca prejete energije),
preide na tirnico z ve¢jim radijem. Ali z enacbo:

E,—E =h-v (1.2)

Kjer sta E, in E; energiji elektrona na tirnici z ve&jim oziroma manjsim radijem. Ce
se elektron vrne na prvotno tirnico, pri tem odda enak kvant energije i V.

? postulat (lat. postulatum = zahteva): trditev, ki ni dokazljiva, se pa zdi verjetna.



Pri prvem postulatu je presenetljivo to, da pri krozenju elektrona ni nikakrSne izgube
energije, pri tretjem pa, da se energija elektrona, in s tem radij kroZnice, lahko spremeni
samo skokoma (slika 1.2a).

tu elektron
ne more biti

F=E, "

E=E +2hv
1 1

E=E+hv i

a) b)

Slika 1.2. a) Bohrov model atoma. b) Razlaga Balmerjevega spektra na osnovi
Bohrovega modela atoma.

1.1.4 Preverjanje Bohrovega modela atoma

Ceprav je slonel na nedokazljivih trditvah, je Bohrov model kmalu postal splo$no
priznan, ker je uspesno razlozil értasti emisijski (sevalni) spekter vodikovega atoma. Ce
vodikovim atomom dodajamo energijo, na primer v obliki zunanjega elektri¢nega polja,
zacnejo oddajati svetlobo (slika 1.3). Ce del oddane (izsevane) svetlobe usmerimo skozi
opti¢no prizmo, dobimo na zaslonu za prizmo mnoZico Crt, od katerih vsaka ustreza
to¢no doloc¢eni valovni dolzini v izsevani svetlobi. J. J. Balmer je pokazal, da valovno
dolZino A nekaterih ¢rt lahko opiSemo z enacbo:

= R,|(3) -] (13)

1
p)

kjer je Rp Rydbergova konstanta in znaga 1.09678-10'm™", n pa naravno $tevilo, vedje
od 2. Z uporabo Bohrovega modela atoma je bilo mo¢ najti enostaven fizikalni pomen
za Balmerjevo enacbo (slika 1.2b): vsaka Crta, t.j. vsaka valovna dolZina v izsevani
svetlobi, ustreza prehodu elektrona s tirnice z vecjim na tirnico z manj$im radijem. V
konkretnem primeru n v enacbi (1.3) pove Stevilko tirnice, s katere je elektron presel na
tirnico Stevilka 2 (odtod 2 v imenovalcu prvega ¢lena na desni strani enacbe). Ker je
bilo ¢rt v spektru vec€ kot jih je napovedala enacba (1.3), je Rydberg to enacbo posplosil
tako, da je opisala prehode s katerekoli tirnice z ve¢jim na katerokoli tirnico z manj$im
radijem:

3 -(] (14

kjer je m Stevilka tirnice z manjSim radijem, zato mora veljati m<n. Parametra m
oziroma n se imenujeta tudi glavno kvantno Stevilo.
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Slika 1.3. Poskus, ki je potrdil pravilnost Bohrovih postulatov v primeru atoma
vodika.

Bohrov model uspeSno razloZi spektre elementov oziroma ionov z enim samim
elektronom, na primer H, Ne*, Li**, Be’* itd., medtem ko spektrov elementov z ved
elektroni ena¢ba (1.4) ne opise ve¢ zadovoljivo. Ce damo snov v magnetno polje, pride
do odstopanj med Bohrovim modelom in eksperimentalnimi podatki Ze pri
enoelektronskih atomih. Zato je Arnold Sommerfeld kroZne tirnice v Bohrovem modelu
nadomestil z elipticnimi, pri Cemer je poleg glavnega kvantnega Stevila moral uvesti Se
eno - tako imenovano stransko kvantno Stevilo. Kasneje so za zadovoljivo razlago
spektrov alkalijskih kovin morali dodati Se tretje (magnetno) in cetrto (spinsko)
kvantno Stevilo. Uvedba vedno vecjega Stevila kvantnih parametrov je torej izhajala iz
sprotnih popravkov izhodis¢ne Bohrove teorije, ker so le tako lahko razlozili vedno bolj
zapletene empiri¢ne podatke. TeZnja pri prouevanju narave pa je, da s ¢im manjSim
Stevilom vnaprejSnjih predpostavk razlozimo ¢im vecje Stevilo poskusov. V primeru
zgradbe atoma sta tako teorijo leta 1926 postavila fizik Werner Heisenberg in
matematik Erwin Schrodinger, neodvisno drug od drugega.

1.1.5 Kbvantno mehanska razlaga zgradbe atoma

Najprej si oglejmo nekaj spoznanj, ki sta jih Heisenberg in Schrodinger upoStevala pri
postavljanju svoje teorije.

1.1.5.1 Kvantna narava elektromagnetnega valovanja

Ze leta 1900 je Max Planck razloZil spekter sevanja ¢rnega telesa. Predpostavil je, da
telo, ki seva, oddaja energijo v tocno odmerjenih energijskih obrokih. NajmanjSo moZno



koli¢ino (obrok) energije, ki jo telo lahko odda (oziroma sprejme), je imenoval kvant.
Cim vecje je Stevilo oddanih kvantov energije v ¢asovni enoti, tem vecja je intenziteta
oddane svetlobe. Energija posameznega kvanta E je sorazmerna s frekvenco izsevane
svetlobe v:

E=hv (L.5)

kjer je h Planckova konstanta. Energija svetlobe (oziroma vsakega elektromagnetnega
valovanja) s frekvenco v znaSa torej lahko le hv, 2 hv, 3 hv itd., ne more pa imeti
vmesnih vrednosti. Ta ugotovitev je bila v nasprotju z vsemi predhodnimi teorijami, ki
so predpostavljale, da ima lahko elektromagnetno valovanje poljubno energijo.

Leta 1905 je Albert Einstein z uporabo Planckove teorije razloZil, zakaj svetloba iz
kovin izbija elektrone, t.j. zakaj pride do fotoefekta. Predpostavil je, da imajo kvanti
svetlobe podobne lastnosti kot majhni trdni delci s kon¢no maso, ki potujejo s svetlobno
hitrostjo. Te svetlobne “delce” je imenoval fotoni. Ko svetloba pade na povrsino kovine,
pride do trkov med fotoni in elektroni v kovini. Ce imajo fotoni dovolj veliko energijo
(frekvenco), izbijejo elektrone s povrSine kovine v okolico.

1.1.5.2 De Broglieva relacija

Leta 1924 je Louis de Broglie z raCunom pokazal, da lahko majhne materialne delce
obravnavamo tudi kot valovanje. Delec z maso m in hitrostjo v ima naslednjo valovno
dolzino A:

A=— (1.6)

Enacba (1.6) velja le za delce z zelo majhno maso, na primer za elektron, ¢igar masa
znaga 9.1095-10°" kg. Po drugi strani mora biti hitrost delca znatno manj$a od
svetlobne.

Ali bomo pri danem poskusu elektron zaznali kot materialni delec ali kot valovanje, je
odvisno le od tega, kako poskus zastavimo (kakSen detektor izberemo, kolikSna bo
hitrost elektrona v trenutku zaznave itd.).

1.1.5.3 Heisenbergov princip nedolocljivosti

Leta 1927 je Werner Heisenberg pokazal, da je nemogoce hkrati poznati natancen
polozaj in gibalno koli¢ino (produkt mase in hitrosti) majhnega materialnega delca. To
ugotovitev imenujemo Heisenbergov princip nedolocljivosti. Poenostavljeno si ga lahko
predstavljamo takole: ¢e bi na primer Zeleli ugotoviti natancen polozaj elektrona, bi vanj
morali usmeriti elektromagnetno valovanje z majhno valovno dolZino. Ker je valovna
dolzina obratno sorazmerna s frekvenco, to pomeni, da bi fotoni izbranega
elektromagnetnega valovanja imeli veliko frekvenco oziroma energijo. Ob trku fotonov
in elektrona bi se hitrost, in s tem gibalna koli¢ina slednjega, znatno spremenila. Ce bi
zdaj izmerili gibalno koli¢ino, ne bi ve¢ dobili vrednosti, ki jo je imel elektron pred
trkom. Ce pa bi pri dolo¢anju poloZaja uporabili svetlobo z ve&jo valovno dolZino in
manjSo energijo fotonov, bi napravili znatno napako pri dolo¢anju poloZaja elektrona.

1.1.5.4 Schrodingerjeva enacba

Leta 1926 je Schrodinger za opis subatomskih delcev (predvsem elektronov) predlagal
enacbo, ki se Se danes imenuje po njem. Schrodingerjev namen je bil, da bi elektrone
obravnaval na analogen nacin kot klasi¢na mehanika obravnava makroskopske delce.
Nasel je funkcijo, ki povezuje maso, energijo in prostorske koordinate izbranega



elektrona. Ta funkcija se imenuje valovna fukncija (). V naslednjem podpoglavju
predstavljamo matemati¢ni zapis valovne funkcije in nekaj tipicnih reSitev, nato pa si
bomo ogledali njihov fizikalni pomen.

Valovna enacba in njene resitve®

Stacionarna (Casovno neodvisna) valovna enacba za vodikov atom ima naslednjo
obliko:

0’y
2

+ (E-V)¥=0 (1.7)
0x

kjer je w= v (x, y, z) valovna funkcija, x, y in z so prostorske koordinate, m masa, h
Planckova konstanta, E celotna energija sistema in V potencialna energija.

Enacba (1.7) je homogena linearna parcialna diferencialna enacba drugega reda. Ker je
v funkcija treh spremenljivk (x, y, z), vsebuje reSitev tri neodvisne parametre, ki lahko
zavzamejo le doloCene (diskretne) vrednosti. Po analogiji z diskretizacijo
elektromagnetnega valovanja na kvante, imenujemo te parametre kvantna Stevila. Za
razliko od Bohrovega modela in njegovih popravkov, kjer so bila kvantna Stevila
postulirana, so v Schrédingerjevem modelu naravna posledica reSevanja matematicne
enacbe.

Resitev enacbe (1.7) je enostavnejSa in si jo lazje grafi¢no predstavljamo, ¢e namesto
kartezi¢nih uporabimo polarne koordinate (r, &, ¢). Navajamo reSitve za tri dovoljene
vrednosti kvantnih Stevil n (glavno kvantno Stevilo), [ (stransko kvantno Stevilo) in my
(magnetno kvantno Stevilo):

Zr

n=11=0,m =0  ¥r6,0) = (%)”2(720] 2 (182)
Zr
n=2,1=,m =0  ¥r6,0)= (ﬁ)m(ﬁ 3/2(5—0’) e 2 cos(6) (18b)
Zr
n=2,1=1,m=1 Y(r,0,0) = (ﬁ)uz(d—i) i e_T“O sin(@)cos(9) (18¢)

kjer je Z naboj jedra in ap= h*/(4p*me®). Veli&ina apima enoto [m], njen fizikalni pomen
pa je pri nekaterih reSitvah za y (glej sliko 1.4a) analogen radiju kroZnice v Bohrovem
modelu atoma. Zato a( v€asih imenujemo Bohrov radjij.

Podobne resSitve bi lahko zapisali Se za druge kombinacije kvantnih Stevil. Ta imajo
lahko naslednje vrednosti:

n. 1,2,3,...n
I 0,1,2,..n1
my -l -l1+1, ...,0, ..., [-1,1



Fizikalni pomen valovne funkcije

Valovna funkcija y nima fizikalnega pomena. Ce pa ¥ kvadriramo in jo pomnoZimo z
elementom prostornine dV = 47 r*dr, dobimo izraz, ki je sorazmeren z verjetnostjo, da
je elektron znotraj danega prostorninskega elementa, v konkretnem primeru tanke
sfericne lupine z debelino dr. Racun lahko ponovimo za vsak prostorninski element.
Koncni rezultat najlazje ponazorimo z grafom, ki prikazuje verjetnost nahajanja
elektrona kot funkcijo prostorskih koordinat.

a)

<« >
a, (Bohrov radij)

Slika 1.4. Shematski prikaz verjetnosti nahajanja elektrona okoli jedra atoma za
razli¢ne vrednosti kvantnih Stevil. a) n =1, m =0, m; =0 (= orbitala 1s). b) n =2, m =
1, m;=0 (= orbitala 2p,). c) n =2, m =1, m; =1 (= orbitala 2p,).

Slika 1.4a shematsko prikazuje verjetnost, izra¢unano na osnovi enacbe (1.8a). Cim
temnejSe je podrocje na sliki, tem vecja je verjetnost, da tam najdemo elektron. Lahko si
predstavljamo, da smo graf dobili tako, da smo detektirali elektron v razli¢nih €asih in
vse polozaje elektrona prenesli na skupno sliko. Vidimo, da je verjetnost nahajanja
elektrona najvecja v okolici sfere, ki je oddaljena ay od jedra atoma. Bistvena razlika
med Bohrovim modelom in sliko 1.4a je, da je imel elektron v prvem primeru to¢no
dolocen radij, v kvantno-mehanski sliki pa je elektron v principu lahko kjerkoli v
prostoru, Ceprav je res, da ga v danem trenutku najverjetneje najdemo na sferi, ki je
nekakSen tridimenzionalen analog Bohrovi kroZnici. Sliki 1.4b in 1.4c shematsko
prikazujeta porazdelitev verjetnosti nahajanja elektrona za reSitev (1.8b) in (1.8c). Ti
dve reditvi Ze znatno odstopata od Bohrovega modela. Ce bi narisali verjetnostne
gostote Se za druge kombinacije moZnih vrednosti kvantnih Stevil, bi ugotovili, da v
vecini primerov ni opazne korelacije med kvantno-mehanskim in Bohrovim modelom
atoma.
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Zaradi vecje nazornosti in laZjega sporazumevanja so uvedli poseben izraz za prostor,
znotraj katerega je verjetnost, da najdemo elektron zelo velika (denimo 95%): ta prostor
se imenuje orbitala.

Velikost, oblika in orientacija orbital so definirane z vrednostjo njenih kvantnih Stevil:

1. Vecje glavno kvantno Stevilo pomeni vecjo tipicno dimenzijo orbitale.
Poenostavljeno lahko re¢emo, da bi bile “krogla” in “ledvicki” na sliki 1.4a-c tem
vecje, ¢im vecje bi bilo ustrezno glavno kvantno Stevilo. Veckrat glavno kvantno
Stevilo imenujemo lupina ali obla, Ceprav ta predstava ni povsem ustrezna. V kemiji
glavno kvantno Stevilo ozna¢imo z naravnimi Stevili: 1, 2, 3 itd.

2. Stransko kvantno §tevilo dolo¢a obliko orbitale. Ce je njegova vrednost 0, je orbitala
sferno simetri¢na, kot na primer na sliki 1.4a, za vrednost 1 dobimo obliki, kakr$ni
sta na sliki 1.4b in 1.4c, itd. V kemiji za stransko kvantno Stevilo uporabljamo
namesto Stevilk ¢rke. Veljajo naslednje identitete: O=s, 1= p, 2= d, 3= f.

3. Magnetno kvantno Stevilo pove, kako je orbitala orientirana v prostoru. Primer
razliCnega magnetnega Stevila prikazujeta sliki 1.4b in 1.4c. Obe obliki sta enaki
(ker je enako stransko kvantno Stevilo), orientacija pa je razlicna. V kemiji
magnetno kvantno Stevilo oznaCujemo z indeksom, ki ga dodamo ¢rki, ki predstavlja
stransko kvantno Stevilo, na primer: py, py, Pz, dxz, dz2, itd.

Na osnovi prej navedenih dovoljenih vrednosti kvantnih Stevil in kemijskih oznak, ki
smo jih pravkar uvedli, zapiSimo nekaj primerov orbital:

Is, 2s, 2px, 2Py, 2Pz, 38, 3px. 3Py, 3Pz 3dyx,, itd.

Iz tock 1.-3. lahko izvedemo na primer tudi takSne sklepe: Orbitala 3s je vecja od
orbitale 1s, obe pa sta sferno simetri¢ni. Orbitali 3s in 3p, sta po velikosti primerljivi,
imata pa razli¢no obliko. Orbitali 3py in 3p, imata podobno velikost in obliko, sta pa v
prostoru razli¢no orientirani.

1.1.6 Zgradba polielektronskih atomov

1.1.6.1 Uvod

Dosedanja obravnava je temeljila na eksaktni reSitvi enacbe (1.7) in se je nanasala samo
na vodikov atom. Za atome, ki imajo ve¢ kot en elektron, eksaktna reSitev ustrezne
valovne enacbe ni mozna (problem treh teles). Obstajajo pa aproksimativne (numericne)
metode, ki dajo zelo dobre priblizke eksaktnim reSitvam. Z uporabo teh metod so
ugotovili, da ni bistvenih razlik med orbitalami v vodikovem in orbitalami v atomih z
veC elektroni. ManjSa odstopanja so predvsem posledica razli¢nega naboja jedra: vecji
naboj jedra bolj privlaci elektrone, zato so ustrezne orbitale nekoliko manjsSe kot pri
jedrih z manjSim nabojem. Privlak jedra na nekatere oblike orbital bolj vpliva kot na
druge. Ugotovili so, da pri istem glavnem kvantnem S$tevilu energija orbital naras¢a v
smeri s < p <d < f.> Zaradi hkratne odvisnosti energije od glavnega in stranskega
kvantnega se vCasih zgodi, da je energija s ali p orbital z vec¢jim glavnim kvantnim
Stevilom manjSa od energije d ali f orbital z manjSim glavnim kvantnim Stevilom. To je
razvidno tudi iz razvrstitve orbital po narascajoci energiji, ki velja za ve€ino elementov:

Is<2s<2p<3s<3p<4s<3d<4p<S5s<4d<Sp<bs<S5d=4f<6p<Ts<6d<5f

3 Za vodikov atom je bila energija odvisna le od glavnega kvantnega {tevila. S stali{¢a energije bi za
vodikov atom lahko zapisali: s =p=d="1.
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Zapisani vrstni red je zelo pomemben za razumevanje zgradbe periodnega sistema
elementov in nekaterih lastnosti elementov. Pred obravnavo periodnega sistema
elementov je potrebno pojasniti Se nekatere znacilnosti vecelektronskih atomov.

1.1.6.2 Spinsko kvantno stevilo

Stern in Gerlach sta leta 1922 objavila poskus, pri katerem se je curek atomov v
nehomogenem magnetnem polju razcepil na dva curka. Za razlago tega poskusa je bilo
potrebno uvesti Cetrto - spinsko kvantno Stevilo. Beseda spin izhaja iz poenostavljene
predstave, da se elektroni vrtijo okoli svoje osi, kar naj bi bil vzrok za dodatno
magnetno polje v atomu. Ker se je prvotni curek razcepil na 2 curka, je to pomenilo, da
imajo elektroni 2 razli¢na spina. Spinsko kvantno Stevilo ozna¢imo z s in lahko zavzame
vrednost +1/2 ali -1/2. V kemiji spine ozna¢ujemo z navpi¢nimi pus¢icami. Ce sta spina
enaka (paralelna), ju oznagimo z TT, &e sta razli¢na (antiparalelna) pa z T.

1.1.6.3 Paulijev izkljucitveni princip

Wolfang Pauli je na osnovi proucevanja valovnih funkcij izdelal pravilo, ki se imenuje
Paulijev izkljucitveni princip in se glasi: Ce v sistemu katerakoli dva elektrona
zamenjata svoji mesti, mora celotna valovna funkcija (vklju¢no s spinom) spremeniti
predznak.

Fizikalno osnovo za izkljucitveni princip si lahko na enostaven nacin predstavljamo
takole: elektrona z enakim spinom se moc¢no odbijata, zato ne moreta zasesti iste
orbitale v atomu. Ker obstajata samo 2 razli¢na spina, to pomeni, da sta v isti orbitali
lahko najvec 2 elektrona.

1.1.6.4 Hundovo pravilo

Tudi Hundovo pravilo izvira iz spektroskopskih podatkov. Glasi se: Elektroni zasedejo
maksimalno mozno Stevilo orbital z enako energijo. Ker na energijo vecelektronskih
atomov vplivata le glavno in stransko kvantno Stevilo (glej poglavje 1.1.6.1), imajo
enako energijo orbitale z enakim glavnim in stranskim ter poljubnim magnetnim
kvantnim Stevilom. Primeri takih orbital so: 3py, 3py in 3p,.

1.1.6.5 Periodni sistem elementov

Elektronska konfiguracija atomov

Na podlagi razvrstitve orbital po narascajo¢i energiji, ki smo jo navedli v poglavju
1.1.6.1, Paulijevega izkljucitvenega principa in Hundovega pravila lahko za vsak atom
napovemo, kakSna bo razvrstitev elektronov po orbitalah oziroma elektronska
konfiguracija. Nekaj primerov prikazuje Tabela 1.1.

Pri atomih z mnogo elektroni se v€asih zgodi, da se zadnje orbitale ne zapolnijo povsem
v skladu z zapisanim pravilom (recimo pri Cu, Cr, Pd itd.). Obicajno ta odstopanja
nimajo bistvenega vpliva na pricakovane kemijske lastnosti danega elementa, t.j. na
lastnosti, ki bi jih imel element, e odstopanj ne bi bilo.

Pri interakcijah elementa z okolico lahko pride do delnega ali popolnega izpraznjenja
dolocenih orbital. Praznjenje orbital poteka po obratnem vrstnem redu kot polnjenje.
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Tabela 1.1 Elektronska konfiguracija nekaterih elementov v osnovnem stanju.

it(;ilektro- illz;l . Is 28 2pc 2py 2p, 3s 3pc 3py 3p, 4s

1 H T

2 He T

3 Li N 7

4 Be Tl

5 B VRN W

6 c N N1 o7

7 N NN T T

8 o N NN T o7

9 F (U WS |

10 Ne T N 1L T N

14 si NN N NN 7

19 K Nt NNl
Jedro

Ker so vsi atomi, ne glede na Stevilo elektronov, elektri¢no nevtralni, je ofitno negativni
naboj elektronov kompenziran z enako velikim pozitivnhim nabojem. Kot je ugotovil ze
Rutherford, je ves pozitivni naboj zgoScen v jedru, ki se nahaja v centru atoma in
predstavlja zelo majhen volumski delez atoma. Kasneje so ugotovili, da je jedro
sestavljeno iz dveh vrst delcev: pozitivno nabitih protonov in elektricno nevtralnih
nevtronov. Naboj protona je po absolutni vrednosti enak naboju elektrona ter znaSa
1.602189-10™" As. To je hkrati najmanj$a mo7na vrednost elektriénega naboja v naravi
in mu zato pravimo tudi osnovni naboj (oznaka: ep). V elektricno nevtralnem atomu je
torej Stevilo elektronov enako Stevilu protonov. Masa protona je priblizno 1830 krat
vedja od mase elektrona in znaSa 1.67264-10%" kg. Masa nevtrona je skoraj enaka masi
protona in znaSa 1.67492-107% kg. Stevilo nevtronov je podobno Stevilu protonov. K
celotni masi atoma torej prispevajo predvsem protoni in nevtroni, prispevek elektronov
pa lahko zanemarimo.

Periodni sistem

Elektronska konfiguracija atoma v precejsnji meri doloc¢a lastnosti elementa. Kemijske
energijami. Na primer za elemente, ki imajo do 20 elektronov, precej dobro velja
naslednje pravilo: elementi, katerih atomi imajo enako Stevilo elektronov na orbitalah z
kemijske lastnosti.

Dejstvo, da imajo nekateri kemijski elementi, s sicer precej razlicno atomsko maso,
podobne kemijske lastnosti, je bilo znano Ze pred okoli 140 leti, ko niso Se nicesar
vedeli o strukturi atomov. D. 1. Mendeljejev in L. Meyer sta v letih 1869 in 1870 na
osnovi tega znanja neodvisno drug od drugega sestavila tabeli elementov, ki sta bili zelo
podobni danaSnjemu periodnemu sistemu elementov. Iz periodnega sistema elementov
je dobro razvidna povezava med elektronsko konfiguracijo in lastnostmi elementov.
Glavne znacilnosti periodnega sistema elementov so:
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1. Vodoravne vrste se imenujejo periode, navpicne pa skupine. Skupine se delijo na
glavne in stranske.

2. Stevilo protonov oziroma elektronov enakomerno nara$¢a, ¢e se gibljemo po
periodah od leve proti desni in od zgoraj navzol. V istem vrstnem redu, z redkimi
izjemami, nara$¢a tudi masa atomov. Stevilka periode je enaka najviSjemu
glavnemu kvantnemu Stevilu zasedenih orbital (Stevilka zunanje “lupine” ali
“oble”).

kvantnim Stevilom (enako Stevilo elektronov na zadnji “lupini” ali “obli”’). Ustrezni
elementi imajo podobne kemijske lastnosti.

4. V stranskih skupinah se zapolnjujejo d-orbitale atomov. Teh orbital je 5 za vsako
glavno kvantno Stevilo n > 3. Ker gresta v vsako orbitalo 2 elektrona, je stranskih
skupin 10.

5. Elementom, pri katerih se zapolnjujejo 4f-orbitale, pravimo lantanidi, tistim, pri
katerih se zapolnjujejo Sf-orbitale, pa aktinidi.

V zvezi s periodnem sistemom elementov so pogosto podane nekatere veliine, katerih

pomen je potrebno pojasniti:

a) Izotopi. Vsi atomi danega elementa imajo enako $tevilo protonov. Stevilo nevtronov
pa lahko nekoliko variira. Atomom z istim Stevilom protonov in razli¢nim Stevilom

nevtronov pravimo izotopi. Izotop elementa X ozna¢imo z X, kjer je u Stevilo

protonov (vrstno Stevilo), v pa vsota Stevil protonov in nevtronov (masno Stevilo) v
danem izotopu.

b) Relativna atomska masa. Omenili smo Ze, da k masi atoma prispevajo prakti¢no
samo protoni in nevtroni. Vendar masa atoma ni enaka vsoti mas teh delcev, ker se
pri tvorbi jedra sprosti precej energije, s ¢imer se zmanjSa celokupna masa (po znani
relaciji E = mc?, kjer je E spro$tena energija, m masa, ki se pretvori v energijo, ¢ pa
svetlobna hitrost). Zaradi tega mase atomov ne moremo izraziti z enostavnimi
Stevili, ki bi se navezovala na strukturo atoma (na primer z masnim Stevilom). Ker v
praksi obi¢ajno nimamo opravka s posameznimi atomi, temve¢ z elementi, ki so
zmes razli¢nih izotopov, se zveza med strukturo posameznega atoma in maso, ki jo
imajo “v povprec¢ju” atomi v dejanskem (realnem) elementu, Se bolj zaplete. Zato so
uvedli veli¢ino, ki se imenuje relativna atomska masa (ali kratko: atomska masa).
Leta 1961 je komisija pri IUPAC dolocila, da je enota za relativno atomsko maso

1/12 mase izotopa I%C. Atomska masa elementa je podana z razmerjem med
povprecno maso atomov izotopov, ki tvorijo element, in enoto za atomsko maso.

1.1.7 Nekatere fizikalne lastnosti elementov

1.1.7.1 lIonizacijska energija

Energija, ki jo moramo dovesti, da odstranimo elektron iz izoliranega atoma v plinastem
agregatnem stanju, se imenuje ionizacijska energija. Z drugimi besedami: to je razlika v
energiji med orbitalo z glavnim kvantnim Stevilom n = o in orbitalo z najvi§jo energijo
od zasedenih orbital v atomu.

Iz gornje definicije sledi, da se pri ionizaciji odstrani iz atoma elektron z najvisjo
energijo. Iz atoma lahko odstranimo veC elektronov zaporedoma, a vselej tistega z
najvisjo energijo. Zato pri¢akujemo, da se pri ionizaciji orbitale praznijo po obratnem
vrstnem redu kot so se polnile. Z nekaj izjemami to pravilo drZi.
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Iz tabele 1.2 je razvidno, da ionizacijska energija po skupini pada, po periodi pa
praviloma naras¢a. To pravilo ne velja povsem za elemente prehoda. Najlazje
odstranimo elektron iz atoma cezija, najteZje pa iz atoma helija.

Tabela 1.2. Ionizacijske energije (zgornja vrednost) za odstranitev prvega elektrona iz nekaterih
atomov (MJmol™) in elektronske afinitete (spodnja vrednost), ki se sprostijo, ¢e tem atomom

dodamo 1 elektron (kJmol™).

H (1.31) He (2.37)
(72.8) (0)
Li(0.52) Be(0.89) B(0.80) K C(1.09) N (1.40) O(1.31) F (1.68) Ne (2.08)
(59.8) (0) 27) (122) -7) (141) (327) (0)
Na(0.49) CI(1.25)  Ar(1.52)
(52.7) (349) (0)

K (0.42) Br(1.14)  Kr(1.35)
(48.4) (325) (0)
Rb (0.40) I (1.01)  Xe(1.17)
(46.9) (295) (0)
Cs (0.38)

(45.5)

S tem, ko iz atoma odstranimo enega ali ve¢ elektronov, postane ta navzven pozitivho
nabit, saj je Stevilo elektronov zdaj manjSe od Stevila protonov. Elektriéno nabiti atomi
se imenujejo ioni, ¢e je njihov naboj pozitiven, so to kationi, sicer anioni.

1.1.7.2 Elektronska afiniteta

Elektronska afiniteta (E,) je energija, ki se sprosti, ko dodamo izoliranemu atomu v
plinastem agregatnem stanju en elektron. Pri tem dobimo anion z neto nabojem, ki je
enak naboju elektrona. V tabeli 2 so podane vrednosti za elektronsko afiniteto nekaterih
atomov. Iz primerjave definicij za ionizacijsko energijo in elektronsko afiniteto lahko
sklepamo, da gre za sorodni veli€ini. Povezavo med obema najpreprosteje pokazemo, ce
zapiSemo ustrezni sploSni enacbi:

_ le —
A A+
—aTte (1.9)
Ave —E4 5 A

Gre torej za isto veli¢ino, katere ime je odvisno od tega, v katero smer reakcija potece.

1.2 Kemijska vez

Doslej smo se ukvarjali z zgradbo in lastnostmi izoliranih atomov, t.j. atomov, ki so
med seboj dovolj oddaljeni, da med njimi ne pride do interakcij. V vecini snoveh pa so
razdalje med centri atomov istega reda velikosti kot njihove tipi¢ne dimenzije — okoli
10" m, zato pride med atomi do razli¢nih vrst interakcij. Zanimale nas bodo predvsem
interakcije, pri katerih pride do spremembe v elektronski konfiguraciji interagirajocih
atomov. Sile, ki so posledica taks$nih interakcij, imenujemo kemijska vez. Podobno kot
v primeru zgradbe atoma, bomo kemijsko vez obravnavali na dveh nivojih -
mehanisticnem (klasi¢nem) in na kvantno-mehanskem.
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1.2.1 Mehanisti¢na obravnava ionske vezi

Tvorbo ionskega kristala iz izhodnih elementov si lahko predstavljamo takole (Haber-

Bornov ciklus):

1. Atomu kovine M in atomu nekovine X dovedemo energijo in ju prevedemo v
plinasto agregatno stanje, M, in Xg).

2. Atomu kovine odvzamemo elektron, pri ¢emer porabimo ionizacijsko energijo.
Atomu nekovine dodamo elektron, pri ¢emer se sprosti elektronska afiniteta.

Nastaneta iona Mzrg) in X, . Postopek izvedemo tako, da sta delca ves Cas dovolj
narazen, da med njima ne pride do interakcije.

3. Iona ME;) in X, postavimo na redni mesti v kristalni strukturi. Pri tem se sprosti
energija, ki se imenuje energija kristalne mreZe (v konkretnem primeru podana za 1

ionski par).
Postopek ponavljamo, dokler ne dobimo poljubno velikega kristala MX.

Predpostavimo, da obstajajo med ioni v kristalu MX samo elektrostatske sile. Za silo F
med dvema ionoma z nabojema Z; in Z, in medsebojno razdaljo r velja Coulombov
zakon F = lez/(4neor2), kjer je ey osnovni naboj. Elektrostatska energija (oziroma
elektrostatski potencial) U. med tema dvema ionoma je definirana kot:

U

U, = [av, =] Far=-4% [_l} _ 44 (1.10)
7 : dre,| rl. 4zneyr

Pri izbiri integracijskih mej smo upostevali dogovor, da je elektrostatska energija na
neskon¢ni medsebojni razdalji enaka 0. Velja Se omeniti, da je po gornji definiciji
elektrostatska energija zaradi privlaka negativna, saj v tem primeru Z;Z; < 0.

Ker ionski kristal ni sestavljen iz izoliranih ionskih parov, temve¢ so v njem pozitivni in
negativni ioni razvr$ceni v urejeno tridimenzionalno strukturo (glej poglavje Struktura
trdne snovi), vsak ion interagira z ve¢ sosednjimi ioni. Za elektrostatsko energijo
“ionskega para” znotraj take strukture v principu Se vedno velja enacba (1.10), le da jo
je potrebno pomnoziti s konstanto, ki predstavlja popravek zaradi elektrostatske
interakcije opazovanega “ionskega para” z ostalimi ioni v strukturi. To konstanto
imenujemo Madelungova konstanta (A), njena vrednost obi¢ajno znasa od 1.5 do 5. Za
kristal, sestavljen iz 1 mola (tj. Avogadrovega Stevila Na) “ionskih parov”, lahko
enacbo (1.10) zapiSemo kot:

— A NAZIZZ
dre,r

U

€

(1.11)

Ravnotezne strukture ionskega kristala ni moZno opisati samo z enacbama (1.10)
oziroma (1.11), tj. z elektrostatsko energijo. To dejstvo spet najlazje razloZimo na
primeru izoliranega ionskega para. Ce bi med med ionoma obstajal samo elektrostatski
privlak, bi se centra nabojev obeh ionov kmalu priblizala na razdaljo O, pozitivni in
negativni naboj bi se iznicila, s tema pa bi izginila tudi interakcija med ionoma. Do tega
ne pride, ker se elektronske orbitale obeh ionov mocno odbijajo. Odbojne sile med
orbitalami niso posledica elektrostatskega odboja med elektroni, temve¢ dejstva, da v
nobenem sistemu 2 elektrona ne moreta imeti enakih vseh 4 kvantnih Stevil (glej
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poglavje 1.1.6.3 Paulijev izkljucitveni princip). Energijo zaradi tega odboja podaja
Bornova enacba:

Ué = Eﬂ, za 1 ionski par (1.12a)
r
y,="NaB za 1 mol (1.12b)
r

kjer sta B in n konstanti. Vrednost konstante n je odvisna predvsem od velikosti iona
(oziroma atoma) in znasa od 5 (He) do 12 (Xe, Au™).
Celotno energijo 1 mola ionskega kristala predstavlja vsota enacb (1.11) in (1.12b):

_AN,Z7, N N,B
ol dre,r r

(1.13)

n

Ut imenujemo energija kristalne mreze. Odvisnost Uy od razdalje r prikazuje slika 1.5.
O ki ustreza medionski

tot ?

Kristal je v ravnoteZju, ko U, zavzame minimalno vrednost U

razdalji ry. Ce je r < ro, zagnejo prevladovati odbojne sile (értkana krivulja), pri r > ro pa
privlacne elektrostatske sile (pikcasta krivulja).

Vrednost za ry dobimo z odvajanjem enacbe (1.13) po r in upoStevanjem, da je odvod v
minimumu enak 0. Rezultat se glasi:

r0=n—1—nB47[gO (1.14)
AZZ,

Enacbo (1.14) vstavimo v enacbo (1.13) in dobimo izraz za minimalno (t.j. ravnotezno)
energijo kristalne mreze:

tot

1 n
o ANZZ  N\B_ANZZ[ nBAze, [0\ ([ nBAze, [0 o
47, ry 47e, AZZ, AZZ,

Ker imajo razli¢ni kristali razlicne vrednosti parametrov n, B, A, &, Z; in Z,, imajo tudi
razli¢ne vrednosti za ro in U gt. Iz enacb (1.14) in (1.15) razberemo, da na primer vecji
naboj ionov Z; in Z, pomeni manjsi ry in niZjo (bolj negativno) vrednost U, . To je
smiseln rezultat, saj vecji naboj “sili” ione bolj skupaj (manjsi ry), ti pa so v kristalu bolj

). Enako na obe veli¢ini vpliva tudi Madelungova

¢vrsto povezani (nizja U,

konstanta A.
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Slika 1.5. Odvisnost energije kristalne mreze (U, od medionske razdalje r (glej
enacbo (1.13)).

+U

-U

Slika 1.6. DruZina krivulj U, - r za razlicne vrednosti ravnotezne razdalje ry (glej
enacbo (1.15)).

Nekatere lastnosti materialov lahko bolj nazorno obravnavamo, ¢e na podlagi enacbe
(1.15) nariSemo druzino krivulj Uiy - r za razli¢ne vrednosti snovnih parametrov (slika

1.6). Z vecanjem U, se tudi veca ry, kot to napoveduje enacba (1.15) (enakost na levi;

ob primerjanju enacbe in slike ne smemo pozabiti, da je produkt Z;Z, < 0). Opozarjamo,
da ta zveza ni linearna, ampak priblizno hiperboli¢na, tj. U. o 7' (€len, ki vsebuje
ry", lahko zanemarimo). Iz enacbe (1.15), oziroma druZine krivulj na sliki 1.6, lahko
sklepamo na naslednje lastnosti ionskih kristalov:

a) temperatura taliS¢a: ¢e je vez mocna (zelo negativna U

veliko energije, da razpade (t.j., da U, postane vecja od 0). Ce je dovedena energija

termi¢na, to pomeni, da imajo ionski kristali z mo¢no vezjo vi§jo temperaturo taliS¢a
kot tisti s Sibko vezjo,

b) razteznostni koeficient: ¢e je vez mocna, se pri dodatku energije AU ravnoteZna
razdalja ry le malo poveca in je razteznostni koeficient majhen (slika 1.6, prehod od
krivulje 1 do krivulje 2); ¢e je vez Sibka, se pri enakem dodatku energije (AU )

0

o )» moramo kristalu dovesti
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ravnoteZzna razdalja ry znatno spremeni - razteznostni koeficient je velik (slika 1.6,
prehod od krivulje 3 do krivulje 4),

c) trdota: ¢e je vez mocna, je potrebno dovesti veliko mehanske energije, da
razmaknemo ione, oziroma jih odstranimo iz kristalne mreZe z razenjem (razenje
materiala je povezano z veli¢ino, ki jo definiramo kot trdota - glej Mehanske lastnosti
snovi ). Ionski kristali z mo¢no vezjo so torej praviloma trsi od tistih s Sibko vezjo.

1.2.1.1 Koordinacijsko stevilo pri ionski vezi

V kristalu se ioni lahko razporedijo na razli¢ne nacine. S slike 1.7, ki prikazuje nekaj
moznih razporeditev ionov v eni ravnini, je razvidno, da je dana razporeditev precej
odvisna od razmerja ionskih radijev* kationov in anionov.

Slika 1.7. Nekaj moZnih razporeditev pozitivnih in negativnih ionov z idealnim
razmerjem radijev (vsi ioni se med seboj stikajo).

Stevilo ionov, ki obdajajo opazovani ion, definiramo kot koordinacijsko 3tevilo.
Najpogostejsa koordinacijska Stevila v ionskih kristalih so 4 (tetraedrska koordinacija),
6 (oktaedrska), 8 in 12. Enostavno je izracunati, kolikSno mora biti idealno razmerje
radijev za koordinacijo 6 in 8:

- koordinacija 6

Na sliki 1.8a) je shematsko prikazana koordinacija 6. Zaradi boljSe preglednosti so ioni
na levi shemi narisani kot majhne kroglice, dejansko pa so tako veliki, da se med seboj
stikajo. Kristalno strukturo z idealnim razmerjem radijev si lahko predstavljamo takole:
v ogliS¢a oktaedra namestimo ione ene vrste (na primer anione), tako da se vsi sosedi
med seboj dotikajo; nato v vrzel v srediS¢u oktaedra namestimo kation, ki ima ravno tak
radij, da se dotika vseh koordiniranih anionov. Za izrac¢un idealnega razmerja radijev za
koordinacijo 6 zadostuje, ¢e nariSemo samo planarni del kristalne strukture (slika 1.8a).
Radij anionov (v naSem primeru so to sive krogle) ozna¢imo z R, radij kationa (bele
krogle) pa z r. Osnovnica a vrisanega kvadrata je dolga 2R, diagonala pa 2R + 2r. Ali z
enacbami:

a=2R (1.16)

a2 =2R+2r (1.17)

Enacbo (1.16) vstavimo v enacbo (1.17) in dobimo:

%:ﬁ—1:0.414 (1.18)

* Ker je tezko definirati dimenzije orbital (glej poglavie 1.1.5.4), so tezave tudi pri definiciji radija ionov
oziroma atomov. Obicajno te radije dolo¢imo posredno - najprej dolo¢imo ravnotezne razdalje med centri
ionov v razli¢nih kristalih in od tod izra¢unamo “radije” ustreznih ionov.
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d'- telesna
diagonala

Slika 1.8. a) Koordinacija 6. Shemo na desni dobimo, ¢e odmislimo zgornji in spodnji
atom z leve sheme in strukturo pogledamo od zgoraj. b) Koordinacija 8. d’ predstavlja
telesno diagonalo.

- koordinacija 8
Osnovnica a’ je pri koordinaciji 8 (slika 1.8b) enaka 2R’, namesto diagonale kvadrate
pa vzamemo diagonalo kocke:

a'=2R' (1.19)
a'[3 = 2R+2r' (1.20)

Razmerje radijev torej znaSa:
%=\/§—1=0.732 (1.21)

Izpeljava za ostale koordinacije je nekoliko zahtevnejSa in je ne obravnamo. Ustrezne
vrednosti so podane v tabeli 1.3. V naravi se redko zgodi, da je razmerje radijev enako
ali vsaj zelo blizu idealnemu. V grobem velja pravilo, da kationi in anioni v danem
kristalu lahko zavzamejo vsako koordinacijo, ki ustreza manjSemu idealnemu
(izraCunanemu) razmerju r;/R; od dejanskega razmerja r,/R;, ne morejo pa zavzeti visje
koordinacije. Ce je na primer ri/R; = 0.70, lahko koordinacija znaSa 3, 4 ali 6, ne more
pa biti 8 ali vec.

Tabela 1.3. Razmerje radijev kationov in anionov in ustrezna koordinacija.

/R Koordinacija
3
0.225 4
0.414 6
0.732 8
1 12
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1.2.2 Mehanisti¢na obravnava kovalentne vezi

V vecini primerov interakcija med atomi ne vodi do popolne ionizacije, ki je potrebna
za nastanek kulonskih sil in s tem ionske vezi. Primer je HCI. Iz tabele 1.2 je razvidno,
da je energija, potrebna za ionizacijo vodikovega atoma, priblizno 2.6 krat vecja od
energije ionizacije natrijevega atoma. Zato ni presenetljivo, da vodikov atom ne odda
elektrona klorovemu v enaki meri kot se to zgodi pri natriju v NaCl (glej poglavje
1.2.1). Poenostavljeno si lahko predstavljamo, da je vodikov elektron v HCI nekaj ¢asa
blize kloru, preostali ¢as blize vodiku, v povprecju pa v podro¢ju med obema delcema

(slika 1.9).
nova orbitala

I@i

Slika 1.9. Mehanisti¢ni model nastanka molekule HC1 iz atomov H in CI.

Ker je tak poloZaj elektrona energetsko ugodnejsi kot v vodikovi 1s ali klorovi 2p
orbitali, ga poskus$ajo zavzeti tudi drugi elektroni iz omenjenih orbital. Izkaze pa se, da
ta energetsko ugodnejSi polozaj lahko zasedeta najvec 2 elektrona’, medtem ko ostali
elektroni ostanejo na istih mestih kot so bili pred interakcijo. Ker se torej energija dveh
elektronov zniZa, energija ostalih pa ostane nespremenjena, ima dobljeni sistem niZjo
energijo kot znasa vsota energij izoliranih H in Cl atomov. Elektronski par, ki zniza
energijo sistema, lahko obravnavamo kot vez med atomoma. Imenujemo jo kovalentna
vez. Ker je kovalentna vez omejena na podro¢je med atomoma, gre za usmerjeno vez.
Na podoben na¢in je kovalentno vez obravnaval Ze Lewis leta 1916. Ceprav danes
vemo, da je Lewisova obravnava preve¢ poenostavljena, nekatere njegove ugotovitve
kvalitativno zadovoljivo opiSejo kovalentno vez. Taka so na primer naslednja Lewisova
pravila, ki jih kemiki pogosto uporabljajo pri vsakdanjem delu:
1. Kovalentna vez vsebuje 1 ali veC elektronskih parov, ki so skupni dvema ali ve¢
atomom. Atomi, povezani z elektronskimi pari, se imenujejo molekule.
2. 'V vecini molekul se tvori toliko elektronskih parov, da ima v kon¢ni strukturi vsak
atom 8 elektronov v lupini z najvisjo energijo - pravilo okteta.
3. Pri elementih, ki imajo d-orbitale, je v lupini z najviSjo energijo lahko ve¢ kot 8
elektronov, pri elementih, ki imajo manj kot 4 elektrone, pa okteta ni.

Na sliki 1.10 podajamo nekaj primerov kovalentne vezi.

cl
HiH  O:H Cl:B:Cl Cl:C:Cl
H Cl Cl

Slika 1.10. Primeri kovalentne vezi. Vsak par kroZcev oznacuje 1 elektronski par.

> Energetsko ugodnejia podro&ja v okolici interagirajo¢ih atomov lahko definiramo tudi kot molekulske
orbitale (glej poglavje 1.2.3.2). Enako kot pri atomskih orbitalah velja tudi tu Paulijev izkljucitveni
princip, posledica Cesar je, da sta v eni molekulski orbitali lahko najvec 2 elektrona z razlicnima spinoma.
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1.2.3 Kvantno mehanska obravnava kovalentne (in ionske) vezi

Kvantitativne parametre kovalente vezi (npr. energijo vezi, medatomsko razdaljo itd.)
lahko izraCunamo le, ¢e poznamo ustrezno kvantno mehansko teorijo. Danes sta
uveljavljeni dve nekoliko razli¢ni teoriji, ki pa dasta podobne vrednosti parametrov,
zato ju obravnavamo kot enakovredni. Prva je teorija valen¢ne vezi (VV), druga pa
teorija molekulskih orbital (MO).

1.2.3.1 Teorija valencne vezi*

Teorija valen¢ne vezi je nastala neposredno iz Lewisovih predpostavk o kovalentni vezi.
Valovno funkcijo molekule dobimo s kombinacijo valovnih funkcij elektronov v
atomih, iz katerih molekula nastane. Denimo, da Zelimo izra¢unati valovno funkcijo Hy,
ki nastane iz dveh izoliranih vodikovih atomov. Valovno funkcijo prvega atoma
oznacimo s Yu(), drugega pa s Yp(), pri cemer imata obe obliko enacbe (1.8). Indeksa
A in B oznacujeta jedri atomov, Stevilki v oklepajih pa ustrezna elektrona. V primeru,
da sta atoma izolirana, valovna funkcija znasa:

Y=V, ¥, (1.22)

Ko sta atoma dovolj blizu, da pride med njima do kvantne interakcije, je elektron (1)
lahko nekaj Casa v blizini jedra A, preostali ¢as pa v bliZzini jedra B. Enako velja za
elektron (2). Ustrezna valovna enacba torej znasSa:

W=W,, W+ P P (1.23).

@

Ker smo dovolili, da elektrona zamenjata polozaja, se energija sistema ustrezno
zmanjSa, zmanj$a pa se tudi razdalja med jedroma atomov. Na primer energija, ki
ustreza enacbi (1.22), znaSa -24 kJ/mol, energija, ki sledi iz enacbe (1.23) pa -303
kJ/mol. Ustrezni medjedrni razdalji znaSata 90 pm oziroma 86.9 pm. Zato je smiselna
trditev, da prehod z enacbe (1.22) na (1.23) pomeni, da je med atomoma nastala
interakcija oziroma vez.

Enacba (1.23) vodikove molekule ne opiSe povsem zadovoljivo. Eksperimentalni
vrednosti za energijo vezi in medjedrno razdaljo za vodikovo molekulo namre¢ znaSata
-458 kJ/mol oziroma 74.1 pm. Ujemanje teoreticnih vrednosti z eksperimentalnimi
podatki lahko izboljSamo, ¢e upoStevamo moznost, da sta v dolocenih trenutkih lahko
oba elektrona na istem jedru, kar z enacbo zapiSemo takole:

V= lPA(l) 'lPBQ) + lPA(2) "PBa) + /?'(lPA(l) "PA(Z) + lPB(l) "PB(Z)) (1.24)

Prvi in drugi €len opisujeta situacijo, ko je v bliZini vsakega jedra po en elektron, tretji
in Cetrti Clen pa upoStevata moznost, da sta oba elektrona na jedru A oziroma B. Zdaj
lahko kvantitativno definiramo kovalentni in ionski zna¢aj kemijske vezi:

e prvadva Clena v enacbi (1.24) opisujeta kovalentni prispevek h kemijski vezi

e tretji in Cetrti Clen v enacbi (1.24) predstavljata ionski prispevek h kemijski vezi.

Parameter A v enacbi (1.24) je pri vodikovi molekuli manjsi od 1, kar pomeni, da je
ionski zna¢aj manj izraZzen od kovalentnega.
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Energija, ki ustreza enacbi (1.24), znaSa -365 kJ/mol, medjedrna razdalja pa 74.3 pm,
kar je Ze precej boljsi priblizek. Z nadaljnjimi popravki valovne funkcije lahko ujemanje
z eksperimentom Se izboljSamo.

1.2.3.2  Teorija molekulskih orbital*

Pri teoriji VV smo elektronsko strukturo molekule opisali s kombiniranjem valovnih
funkcij atomov, ki to molekulo tvorijo. Pri teoriji MO pa postopamo podobno kot pri
opisu atomov, le da namesto enega jedra za izhodiS¢e vzamemo sistem dveh ali vec
atomskih jeder na ravnoteZni razdalji. Sistemu jeder dodajamo elektrone, ki se namesto
v atomske razvr$¢ajo v molekulske orbitale (t.j. orbitale, ki so skupne vsem jedrom v
molekuli). Analogija med molekulskimi in atomskimi orbitalami je razvidna tudi iz
oznak za orbitale - namesto s, p, d,... za molekulske orbitale uporabljamo ustrezne grske
¢rke: o, m, 9J,... Tako kot za atomske veljata tudi za molekulske oritale Paulijev
izkljucitveni princip in Hundovo pravilo. Enako kot pri atomih velja tudi pri molekulah,
da valovne funkcije ne moremo izracunati eksplicitno, e je v sistemu vec kot 1 elektron
(problem 3 teles). V tem primeru uporabimo eno od aproksimativnih metod, na primer
LCAO (linear combination of atomic orbitals = linearna kombinacija atomskih orbital).
MozZni sta 2 osnovni linearni kombinaciji atomskih orbital:

P =P P (1.25a)
P =P (1.25b)

Yy imenujemo vezna orbitala (b = bonding), Y, pa antivezna (a = antibonding). Celotna
valovna funkcija je enaka produktu valovnih funkcij za posamezen elektron. Za celotno
vezno molekulsko orbitalo v H; torej dobimo:

W= Wy W) = [Wam + Peoy [Pac) + ¥ee | =
=Ya0) B2y + Ya) e + Ya Yar) + ey a2

(1.26)

Rezultat teorije MO je podoben kot smo ga dobili pri teoriji VV. Enacbi (1.26) in (1.24)
imata povsem enako obliko, razlikujeta se le za parameter A. Vendar tudi ta razlika
odpade, Ce v teoriji MO upostevamo medsebojni odboj elektronov.

Ena od razlik med VV in MO je, da pri slednji lahko izracunamo tudi antivezne orbitale
(na primer ¢e postopek v enacbi 1.26 ponovimo z enacbo 1.25b). Za antivezne orbitale
je znacilno, da je verjetnost nahajanja elektrona med jedri v molekuli enaka 0.
Elektronsko konfiguracijo po teoriji MO veckrat prikazemo grafi¢no (slika 1.11). Vezne
molekulske orbitale imajo nizZje energije od ustreznih atomskih orbital, antivezne pa
vi§je. Tako konfiguracijo imajo na primer Zlahtni plini. S slike 1.11 razberemo, da pri
kisiku orbitala G*zp sploh ni zapolnjena, v orbitalah G*zp pa sta 2 nesparjena elektrona
(t.j. z vzporednima spinoma in skoraj enako energijo). Prav ta 2 elektrona sta, na primer,
vzrok za to, da je molekula kisika paramagnetna.

Ce je elektronov v sistemu dovolj, da zapolnijo tako vezne kot antivezne orbitale (npr.
Gy In Gls*), se privlak in odboj zaradi kemijske vezi izniCita in interakcije oziroma
kemijske vezi ni.
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Slika 1.11. Poenostavljen prikaz nastanka MO iz atomskih orbital za molekulo kisika
(nismo upostevali mesanja s in p orbital ipd.).

1.2.4 Kovinska vez

Posebne lastnosti kovin (velika elektricna prevodnost, duktilnost...) glede na druge
materiale veckrat pripisujemo posebni vrsti kemijske vezi - kovinski vezi. Potreba po
posebni kovinski vezi je bolj izrazita, dokler kemijsko vez obravnavamo na
mehanistiénem nivoju. Kvantno-mehanska obravnava pa pokaze, da je kovinska vez le
poseben primer kovalentne vezi.

1.2.4.1 Mehanisticna obravnava kovinske vezi

Elementarne kovine so sestavljene iz istovrstnih atomov (ionov). V takem primeru
ionski tip vezi ni moZen, saj ni na razpolago atomov, ki bi elektrone preferencno
oddajali in takih, ki bi te elektrone prejemali. V principu je mozZen nastanek kovalentne
vezi in molekul kovine, podobno kot na primer pri vodiku. Ker pa so atomi v trdnem
stanju zelo blizu skupaj (zunanje lupine so dotikajo), ne pride do nastanka posameznih
molekul, temveC se elektroni z zunanjih lupin atomov porazdelijo med mnoZico
sosednjih atomov. Ker elektroni niso vezani na posamezen par ali skupino atomov, se
lahko pod vplivom zunanje sile (na primer elektricnega polja) prosto premikajo po
kovini. S tem razlozimo veliko elektricno prevodnost kovin. Zaradi delokaliziranosti
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elektronov, je tudi olajSano strizno premikanje atomov (to pri molekulskih spojinah ni
mozno, ker bi pri tem morali pretrgati ustrezne kemijske vezi). MoZnost striznih
premikov atomov vodi do posebne lastnosti kovin — plasti¢nosti, preoblikovalnosti.

1.2.4.2 Kvantno-mehanska obravnava kovinske vezi (teorija pasov)

Obravnavali bomo kovino z najpreprostejSo elektronsko konfiguracijo - litij, ceprav je
podobna obravnava mozna tudi za druge kovine. Uporabili bomo nekatere ugotovitve,
ki smo jih navedli pri teoriji MO.

Elektronska konfiguracija litija je 1s°2s'. Interakcijo 1s atomskih orbital in tvorbo
ustreznih 1 ¢ molekulskih orbital bomo zanemarili, ker so v tem primeru zasedene tako
vezne kot antivezne orbitale in 16 orbitala ni¢ ne prispeva h kemijski vezi. Interakcijo
dveh 2s atomskih orbital prikazuje slika 1.12. Na levi je podan graf, ki prikazuje
energijo obeh molekulskih orbital kot funkcijo medjedrne razdalje, na desni pa je
grafi¢no prikazan nastanek 26 orbital iz 2s orbital. Ce interagira 6 Li atomov, nastane 6
ustreznih ¢ orbital, 3 vezne in 3 antivezne. Vse vezne so zapolnjene, antivezne pa
prazne. Ce je na razpolago Avogadrovo $tevilo (1 mol) atomov, nastane enako $tevilo
veznih in antiveznih orbital (slika 1.13). Energijski nivoji se zaradi velikega Stevila
orbital le malo razlikujejo. Zato namesto o posameznih, diskretnih, energijskih nivojih
govorimo o skoraj zveznem energijskem pasu.

45,6 - antivezne 6
orbitale (prazne)

N ros
m— vezne

orbitale (polne)

Slika 1.12. Interakcija 2s orbital Sestih litijevih atomov. Energije na desni ustrezajo
energijam pri ravnoteZnih medjedrnih razdaljah (minimumih) na levi.

....... vse nevezne orbitale
................. prazne

Slika 1.13. Interakcija zelo velikega S$tevila litijevih atomov (na primer 1 mola).
Energija bliznjih molekulskih orbital je tako zelo podobna, da lahko namesto o
posameznih MO govorimo kar o pasu. Z elektroni je zapolnjena tofno polovica
energijskega pasu (t.j. vse vezne MO).
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Energijski pas je v primeru litija zapolnjen to¢no do polovice — ¢e je temperatura 0
K. Pri vi§jih temperaturah doloceno Stevilo elektronov zasede viSje energijske
nivoje (nad polovico energijskega pasu). Zasedenost energijskega nivoja E z
elektroni, v odvisnosti od temperature, podaja Fermijeva funkcija:

1
f(E)= SEEATE (1.27)

kjer je Er Fermijeva energija, kg Boltzmannova konstanta in 7 temperatura.

E N
a)
Ep
0 1 B
E N
b)
Ep

0 05 1 sp

Slika 1.14. a) Shematski prikaz energijskega pasu in Fermijeve funkcije za litij pri 0
K, b) Energijski pas in Fermijeva funkcija pri T > 0 K.
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Iz primerjave enacbe (1.27) in slike 1.14a je hitro razvidno, da pri 0 K Ef ustreza prav
energiji, ki deli zasedene in nezasedene orbitale. Vidimo tudi, da je f (E) pri vseh E < Ep
enaka 1 (zasedenost je 100%), pri vseh E > Er pa je njena vrednost 0 (zasedenost je 0
%). Pri T > 0 K f (E) ni ve€ stopnicasta, temve¢ preide od vrednosti 1 do vrednosti 0 v
doloCenem energijskem intervalu (slika 14b). V tem primeru je Er v sredini tega
intervala, vrednost f (Er) pa znaSa 0.5 (zasedenost energijskega nivoja Er z elektroni je
torej to¢no 50%).

Ce litij vzbujamo (npr. z elektriénim poljem), se energija elektronov ustrezno poveéa.
To pomeni, da se nekateri elektroni preselijo na visje nivoje in se pomaknejo v smeri
zunanjega polja. Ker se energijski nivoji med seboj le malo razlikujejo, zadosca Ze zelo
majhna zunanja energija, da se elektroni premaknejo. Na ta nacin razloZimo veliko
elektricno prevodnost kovin.

1.2.5 Izolatorji in polprevodniki

Za izolatorje je znalilno, da imajo energijske pasove, ki nastanejo s kombinacijo
ustreznih atomskih orbital, popolnoma zapolnjene z elektroni (slika 1.15 a). Pod
vplivom zunanjega elektricnega polja zato ne more priti do neto premika elektronov,
elektricni tok skozi izolator je enak 0. Ker se kombinirajo tudi prazne atomske orbitale
(katerih energije so seveda visje od energij polnih orbital), imajo izolatorji pri visjih
energijah tudi prazne pasove. Situacijo lahko popiSemo s Fermijevo funkcijo, katere
potek je shematsko prikazan na sliki 1.15a. V tem primeru je Fermijeva energija na
sredini med polnim pasom z najvi§jo in praznim pasom z najniZjo energijo. Ker je
»spodnji« energijski pas popolnoma poln, »zgornji« pa popolnoma prazen, je o€itno, da
Fermijeva funkcija spremeni vrednost od 1 do 0 v obmoc¢ju med obema pasovoma.

Obstajajo materiali, pri katerith Fermijeva funkcija postane manjSa od 1 Ze v spodnjem
pasu in zavzame vrednost O Sele znotraj zgornjega pasu (slika 1.15b). Taki materiali se
imenujejo polprevodniki, »spodnji« in »zgornji« pas pa v tem primeru imenujemo
valencni oziroma prevodni pas. V primeru silicija valencni pas nastane s kombinacijo 3s
ter 3p orbital silicijevega atoma, prevodni pas pa s kombinacijo 3d orbital, ki so v
primeru silicijevega atoma prazne. Energijska razlika med prevodnim in valencnim
pasom je 105 kJ mol™. V sploSnem tej energijski razliki pravimo Sirina prepovedanega
pasu (prepovedanega zato, ker v njem elektroni ne morejo obstajati). Ce silicij
izpostavimo zunanjemu elektricnemu polju, postanejo elektroni v prevodnem oziroma
luknje v valencnem pasu nosilci neto elektricnega toka. Opisani tip polprevodnikov
imenujemo lastni polprevodniki.

Lastni polprevodniki in izolatorji se pravzaprav razlikujejo le v Sirini prepovedanega
pasu. Kot primer polprevodnika smo Ze navedli silicij, primer izolatorja pa je diamant
(ogljik), v katerem »valenCni pas« nastane iz 2s in 2p orbital ogljikovega atoma,
»prevodni pas« pa iz njegovih 3s orbital. Energijska razlika med obema pasovoma
zna$a 580 kJ mol ™. Prepovedani pas je tako §irok, da Fermijeva funkcija znotraj njega
zavzame vse vrednosti med 1 in O, posledica pa je, da diamant ne more prevajati
elektri¢nega toka (prevodnost je manjia od 10"* Q'em™).
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prevodni pas

prepovedanl pas Er

> fE)
0 0.5 1
E 4
b)
Ep
> fE)
0 0.5 1

Slika 1.15. a) Energijski pasovi in Fermijeva funkcija za izolator, b) Energijski pasovi in
Fermijeva funkcija za polprevodnik.

1.2.5.1 Primesni polprevodniki

Lastni polprevodniki sicer prevajajo elektri¢ni tok, vendar je njihova specifi¢na
prevodnost relativno majhna (specifi¢na upornost &istega Si znasa 1.7x10° Q'em™, v
praksi uporabne vrednosti pa znaSajo okoli 1 - 1000 Q'cm™). Specifi¢na prevodnost je
majhna zato, ker je koncentracija elektronov v prevodnem pasu (ter lukenj v valen¢nem)
majhna To koncentracijo lahko poveéamo ce lastnim polprevodnikom dodamo element

evee

v

energijskim diagramom, kakrsen je prikazan na sliki 1. 16a Pri risanju diagrama
upoStevamo dejstvo, da je B bolj elektropozitiven od Si, kar se odraza v nekoliko vi§ji
energiji atomskih energijskih nivojev bora glede na energijo Si pasu. Vseeno sta nivoja
dovolj blizu, da pri vzbujanju z zunanjim elektricnim poljem elektroni iz valen¢nega Si
pasu zapolnijo prazna mesta v B orbitalah, s tem pa ustvarijo luknje v valencnem pasu.
Nastale elektronske luknje lahko prevajajo tok, ker jih lahko zapolnijo elektroni s
podobno energijo, pri ¢emer nastanejo nove luknje, ki jih spet zapolnijo naslednji
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elektroni itd. Opisani tip polprevodnikov imenujemo primesni polprevodniki; njihova
prevodnost je sorazmerna s koncentracijo zamenjanih oziroma dodanih (dopiranih)
atomov. Primesni prevodniki, ki prevajajo predvsem zaradi lukenj v valen¢nem pasu, se
imenujejo primesni polprevodniki tipa p (ker imajo luknje pozitiven naboj).

Ce v lastni polprevodnik vnesemo atome z veé elektroni na zunanjih orbitalah kot jih
ima sam, in so ti atomi hkrati nekoliko bolj elektronegativni, dobimo primesni
polprevodnik tipa n (slika 1.16b). Primer primesi tipa n v siliciju je fosfor. Vecja
elektronegativnost primesnega atoma pomeni nekoliko niZjo energijo kot jo ima
prevodni pas. Ob elektricnem (pa tudi temperaturnem itd.) vzbujanju preidejo nesparjeni
fosforjevi elektroni v nezasedeni prevodni pas silicija, kjer lahko prevajajo elektri¢ni tok
na enak nacin kot elektroni v kovini. Primesni prevodniki, ki prevajajo na opisani nacin,
se imenujejo primesni polprevodniki tipa n (ker imajo elektroni negativen naboj).

a) b)

prevodni pas prevodni pas

A
~ nivo donorja

_nivo akceptorja

valenéni
pas

valenéni
pas

Slika 1.16. a) Energijski nivoji za primesni polprevodnik tipa p, b) energijski nivoji za
primesni polprevodnik tipa n.

1.2.6 Hibridizacija

Omenili smo zZe, da je elektronska konfiguracija atoma ogljika v osnovnhem stanju
1522s22pX12py1. Pri¢akujemo, da bo atom ogljika zaradi dveh nesparjenih elektronov v
vecini spojin dvovalenten. Pregled ogljikovih spojin pa pokaZze, da je ogljik v skoraj
vseh spojinah Stirivalenten. Pri tem so koti med vsemi 4 vezmi najpogosteje enaki
(109.5%, kar navaja na sklep, da so vezi enakovredne. Tega pojava ne moremo razloziti
s poenostavljeno predstavo, po kateri eden od 2s elektronov preide v prazno 2p,
orbitalo, s ¢imer nastanejo 4 nesparjeni elektroni. V tem primeru bi bile sicer 3 vezi
(nastale iz treh 2p elektronov) enakovredne, cetrta (ki bi nastala iz 2s elektrona) pa bi
morala biti precej drugacna. Pojav 4 ekvivalentnih vezi lahko razlozimo z modelom
hibridizacije. Model predpostavlja, da enakovredne molekulske vezi nastanejo z
linearno kombinacijo atomskih s in p orbital. Od tod ime hibridizacija (“meSanje”
razli¢nih tipov atomskih orbital). V primeru ogljika torej kombiniramo eno s in tri p
orbitale, pri Gemer nastanejo §tiri nove in enakovredne sp> orbitale, od katerih vsaka
vsebuje 1 elektron.

V¢asih sreCamo trivalentne spojine, v katerih so 3 vezi razporejene v isti ravnini, med
njimi pa je kot 120°. Tako konfiguracijo razlozimo s hibridizacijo dveh p in ene s
orbitale (sp” hibridizacija, primer je eten). Po analogiji obstajajo Se sp (kot 180"), dsp’
itd. hibridizacije.
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1.3 Sekundarne vezi

Ce plin ohladimo na dovolj nizko temperaturo, se uteko¢ini. To pomeni, da med
molekulami plina (npr. med posameznimi molekulami N, v duSiku) obstajajo Sibke sile,
ki pridejo do izraza Sele, ko imajo molekule majhno lastno (t.j. termi¢no) energijo. Teh
sil ne priStevamo med kemijske vezi, ampak jih imenujemo sekundarne vezi (ker
kemijske vezi v€asih imenujemo tudi primarne vezi). Glede na to, za katero vrsto
interakcije med delci gre, razdelimo sekundarne vezi na naslednje primere (slika 1.14,
tabela 1.4):

interakcija ion - dipol

interakcija dipol - dipol

interakcija ion (oziroma dipol) - inducirani dipol
disperzijske sile med nevtralnimi molekulami
odbojne sile

vodikova vez.

Pri tem definiramo dipol kot molekulo, v kateri, zaradi asimetri¢ne sestave oziroma
razporeditve atomov, centra pozitivnega in negativnega naboja ne sovpadata. Dipol
lahko nastane tudi v prvotno nevtralni, simetri¢ni molekuli, ¢e pride v bliZino iona
oziroma dipola; v tem primeru govorimo o induciranem dipolu. Disperzijske sile med
dvema nevtralnima molekulama nastanejo zaradi trenutnih neravnovesij med pozitivnim
in negativnim nabojem znotraj posameznih nevtralnih molekul; neravnovesja imajo za
posledico nastanek majhnega trenutnega dipola, ki takoj inducira nasproten dipol v
sosednji molekuli. Disperzijske sile imenujejo tudi Londonove disperzijske sile ali pa
van der Waalsove sile. Pri odbojnih silah gre za sile med elektroni zaradi Paulijevega
izkljucitvenega principa. V nekaterih spojinah je vodikov atom vezan na 2 ali vec
sosednjih atomov; samo ena od vezi je kovalentna, vse ostale pa so SibkejSe in daljSe od
kovalentne - imenujemo jih vodikova vez.

Tabela 1.4. Jakost sekundarnih vezi in odvisnost energije od meddel¢ne (medatomske oziroma
medmolekulske) razdalje. Za primerjavo navajamo tudi podatka za kemijsko (ionsko) vez.

Tip vezi Jakost (opisno) Spreminjanje energije z
meddel¢no razdaljo r

Ionska vez (kemijska) zelo mocna 1/r

Ion-dipol mocna 1

Dipol-dipol srednje moc¢na e

Ion-inducirani dipol Sibka i

Disperzijska interakcija zelo Sibka 1r°

Odboj elektronov 1/r'?

Vodikova vez zelo Sibka =1/

Podobno kot pri ionski vezi lahko tudi za sekundarne vezi skonstruiramo funkcijo, ki
prikazuje odvisnost celotne vezne energije sistema od razdalje. Najbolj znana je
Lennard-Jonesova zveza, ki povezuje energijo privlaka zaradi disperzijske interakcije in
odbojno energijo elektronov, in sicer kot funkciji meddel¢ne razdalje r:

KK

6 12
r r

E, = (1.28)
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kjer sta K konstanti. Za Ar, na primer, K; = 10.37x107"® Jm® in K, = 16.16x10™"*° Jm'?.

Odtod dobimo za ravnoteZno razdaljo ro = 0.382 nm in za ravnoteZno energijo E., = -

0.999 kJ/mol.

@ @ ion-ion
@ ion-dipol
dipol-dipol

@ ion - inducirani dipol
OO
QO &

H

H_CI) H-O vodikova vez
H

disperzijske sile

Slika 1.17. Primeri sekundarnih vezi.

1.3.1.1 Vpliv kemijskih in sekundarnih vezi na nekatere lastnosti materialov

Vrsta in energija kemijske vezi v precejSnji meri dolocata nekatere lastnosti snovi, npr.
talisce, vrelisce, deloma elektricno prevodnost, trdnost, trdoto in duktilnost.

1.3.1.2 Energija (jakost)vezi

Energija vezi je energija, ki jo je potrebno dovesti dani vézi, da spravimo delca (atoma,
iona), ki ju vez povezuje, na neskon¢no medsebojno razdaljo, oziroma na tako razdaljo,
da ne cutita ve¢ medsebojne interakcije. Za oceno energije vezi v trdnem stanju vcasih
zadostuje, da spravimo snov v plinasto stanje (jo uparimo), na primer:

(AB). > A, + B, (1.29)

kjer leva stran enacbe predstavlja delca A in B v trdnem stanju, povezana s kemijsko
vezjo, desna stran pa ista delca v plinastem stanju. Energija vezi je vedno pozitivna
veli¢ina, ker moramo levi strani energijo dovesti, da vez v trdnem stanju prekinemo.
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Ce primerjamo energijo vezi z energijo kristalne mreZe (poglavije 1.2.1), ugotovimo, da
gre za sorodni veli€ini. Razlika je v predznaku in v tem, da energijo vezi podajamo za
izolirano vez (ne upoStevamo interakcij delcev, ki ju vez povezuje z okoliSkimi delci),
pri energiji kristalne mreZze pa smo upoStevali tudi vpliv sosednjih ionov (vpliv smo
podali z Madelungovo konstanto) na celotno energijo sistema. Iz definicije energije vezi
sledi, da je vez tem mocnejSa, ¢im vi§ja je njena energija.

1.3.1.3 Energija vezi, talisce in vrelisce

V tabeli 1.5 so navedeni podatki za energijo vezi, dolZino vezi ter taliS€e in vreliSce
nekaterih snovi z danimi vezmi.

Tabela 1.5. Korelacija med energijo vezi ter taliS¢em in vreliS¢em ustrezne snovi.

Vez Tip vezi Energija meddeléna  tali¥¢e/’C vrelisce/’C
vezi/kJmol"'  razdalja/pm

C-C kovalentna 346 154 3550 -
Si-O kovalentna 452 166 1710 -
Si-Si kovalentna 222 53 1410 2355
Na-F ionska 477 184 902

Na-Cl ionska 408 236 801 1439
Na-Br ionska 362 87 757 1393
Na-I ionska 304 73 660 1300
Mg=0 ionska 377 175 2640 -

(dvojna)

Li-Li kovinska 105 267 180 1347
Fe-Fe kovinska 268 - 1535 2750
Cu-Cu kovinska 255 - 1083 2567
Ne-Ne disperzijska 2.1 308 -249 -246
Ar-Ar disperzijska 7.7 376 -189 -186
HO..H  vodikova ~25 176 0 100

Iz tabele 1.5 je, med drugim, razvidno naslednje priblizno pravilo: ¢im visja je energija
vezi, tem visje je taliS¢e oziroma vreliSCe ustrezne spojine oziroma elementa. To pravilo
dobro velja, ¢e gre za velike razlike v energijah vezi, pri manjSih energijskih razlikah pa
lahko pride do odstopanj od pravila. Vpliv energije vezi na temperaturo taliS¢a
razloZimo na naslednji nacin. V trdnem stanju delci (atomi, ioni) nenehno vibrirajo.
Vibracijska energija je sorazmerna z absolutno temperaturo snovi’. Ko vibracijska
energija preseze energijo vezi (t.j. ko je temperatura dovolj visoka), se snov raztali -
delci zdaj ne vibrirajo ve¢ okoli ravnoteznih leg v kristalni mrezi, temve¢ ravnotezna
(redna) mesta zapustijo in se bolj ali manj nakljuéno gibljejo po snovi. Cim moénejsa je
torej vez, tem viSja mora biti vibracijska energija, in s tem temperatura, da se vez

® Trditev je tona le v prvem priblizku. Zveze med vibracijsko energijo in temperaturo se na primer
zapletejo, ¢e je snov v opazovanem temperaturnem obmocju polimorfna (nastopa v ve¢ alotropskih
modifikacijah).

32



pretrga. Korelacija med energijo vezi v trdnem in temperaturo vrelis¢a je nekoliko bolj
zapletena; priblizno pa velja, da ¢im vi§ja je energija reakcije (1.29) za dano snov, tem
vi§je je njeno vrelisce.

Najlazje se pretrgajo vezi v Zlahtnih plinih, katerih atomi so povezani z disperzijskimi

sekundarnimi vezmi. Zanimivo je, da je pri Zlahtnih plinih vez tem mocnejSa, ¢im vecji

so atomi. To je v navideznem nasprotju z izrazom v tabeli 1.4, ki pravi, da energija

disperzijske vezi pada z r°. Izkaze se, da ta zveza sicer popolnoma velja, vendar pa je pri

disperzijskih silah potrebno upostevati Se eno lastnost delcev, t.j. polarizabilnost. Ta je

tem vecja, ¢im vecji je delec. Vpliv naraS€anja polarizabilnosti na energijo vezi je celo

veCji od padanja te energije zaradi veCanja medjedrne razdalje, zato je vez pri vecji

medjedrni razdalji (t.j. med vecjimi atomi) mocnejsa.

Vodikova vez je mocnejSa od disperzijskih sil, zato so vi§ja tudi taliS¢a in vreliS¢a

ustreznih spojin.

Talisca in vreliS¢a spojin s kovinsko, ionsko in kovalentno vezjo so primerljiva in

pribliZzno sorazmerna z energijami vezi. Odstopanja so posledica predvsem dveh

vzrokov:

¢ Primarne vezi redko nastopajo v “Cisti” obliki; ponavadi je dana vez kombinacija
razli¢nih tipov vezi, npr. ionske in kovalentne (srebrovi halidi), kovalentne in
vodikove (H,O, NHj3, fenol), kovalentne in disperzijske (polimeri), ipd.

® Energija, ki jo moramo dovajati, da se snov stali in/ali upari, je obi¢ajno manjSa od
energije vezi. To je posledica dejstva, da delci v talini oziroma v plinastem stanju Se
vedno cutijo medsebojno interakcijo, Ceprav je ta manjSa kot v trdnem stanju. Da
pretrgamo vez v trdnem, moramo torej dodati le razliko v energijah med delci v
trdnem in tekoem (oziroma plinastem). Na ta nacin lahko razlozimo visja vrelis¢a
nekaterih kovalentnih spojin (npr. diamanta (oziroma grafita) in SiO») v primerjavi z
nastopa v parih kation-anion, torej ioni niso loCeni na nacin, kot ga predpostavlja
enacba (1.29). Izracun pokaZe, da je zato potrebno ionskemu kristalu dovesti le
okoli 25-30% vrednosti mreZne energije, da se kristal upari. Ce pa Zelimo upariti
trdno snov s kovalentno vezjo, se mora vecina vezi popolnoma pretrgati. Zato je
potrebno kovalentnim snovem, ki imajo sicer primerljive vrednosti energij vezi kot
ionske snovi, dovesti veC energije, da jih uparimo.

Kadar gre za kemijsko sorodne spojine, ki imajo v vseh treh agregatnih stanjih
primerljive lastnosti (npr. NaF, NaCl, NaBr in Nal), temperaturi taliS¢a in vreliS¢a po
pricakovanjih naraSCata z naraS¢anjem energije vezi, medjedrna razdalja pa ustrezno
pada.

Tonske spojine z ve&jim nabojem ionov (npr. Mg**O%) imajo vi§ja tali§¢a in vreli¥¢a kot
primerljive ionske spojine z niZjim nabojem ionov (npr. Na'CI).
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2 Razporeditev osnovnih gradnikov trdne snovi v prostoru -
kristalne strukture, mikrostruktura

Osnovni gradniki (atomi, ioni, molekule) so v trdni snovi lahko razporejeni na
razli¢ne nacine. Pogosto opazimo, da dolo¢eno Stevilo gradnikov tvori vzorec, ki se
ponavlja na manjSem ali ve&jem prostoru znotraj snovi. Ce se strukturni vzorec
ponavlja na razdaljah, precej vecjih od dolzine kemijske vezi, govorimo o redu
dolgega dosega, sicer o redu kratkega dosega.

(YN Y Y Y YN YN,
G5
D
N
Y
DAL
AT
-&-
7S
a) )
strukturna
enota b)

< Edino pravilo:

vsako je obdan z dvema
vsak. je obdan s tremio

Slika 2.1. Shematski dvodimenzionalni prikaz urejenosti gradnikov (krogcev) v a)
monokristalih, b) polikristalih in ¢) amorfnih snoveh.

1. Za monokristale je znacilno, da v njih vlada red dolgega dosega; celotno kristalno
strukturo monokristala na primer dobimo tako, da izbrani vzorec (osnovno celico,
glej poglavje 2.1) pravilno popiSe celoten monokristal, ¢e ga translacijsko
premikamo v vseh smereh prostora (slika 2.1a).

2. 'V polikristalinicnih snoveh je kristalna struktura popolnoma urejena le znotraj
omejenih podrocij - zrn. Red je enak znotraj vsakega zrna, vendar so sosednja zrna
v sploSnem razli¢no orientirana v prostoru. Na tej osnovi v¢asih govorimo o mejah
med zrni, o“kotu med zrni” ipd. Ker so meje med zrni strukturno bolj neurejene
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kot sama zrna, imajo najveckrat tudi drugacne mehanske, transportne, elektricne,
termodinamske in druge lastnosti. Tipi¢ne dimenzije zrn v polikristalini¢nih
materialih znasajo od 0.1 wm do 100 pm.

3. 'V amorfnih snoveh vlada red kratkega dosega, strogi strukturni red vlada le na
majhnih podro¢jih, ki vsebujejo najve¢ nekaj deset gradnikov (slika 2.1 c).
Struktura amorfnih snovi pogosto spominja na strukturo v kapljevinah
(tekocinah). To ni nakljucje, saj so nekatere amorfne trdne snovi (npr. steklo)
pravzaprav podhlajene taline, ki Se niso pricele kristalizirati (po ohladitvi se v
takih materialih ravnoteZno, t.j. kristalini¢no, stanje vzpostavlja zelo pocasi).

2.1 Kristalna struktura monokristalov

Osnovna celica monokristalov (enovitih kristalov) mora imeti tako obliko, da lahko
samo s translacijskim premikanjem te celice zapolnimo ves prostor. To pomeni, da
mora imeti strukturna enota obliko telesa, ki ima po dve in dve ploskvi vzporedni; ¢e
so vse ploskve obenem tudi ravne, imenujemo tako telo paralelepiped. Osnovna celica
danega kristala je je najmanjsi paralelepiped, s katerim lahko popiSemo red v tem ta
kristalu. Robove paralelepipeda, ki pripada osnovni celici, oznac¢imo s ¢rkami a, b, in
¢, ustrezne nasproti leZeée kote pa z o, 3 in 7y (slika 2.2). Osnovne celice imajo lahko
7 oblik, ki se imenujejo kristalni sistemi (ali singonije) (slika 2.3). Gradniki se
nahajajo na znacilnih mestih paralelepipeda: na oglisc¢ih, v srediS¢u paralelepideda ali
v srediS¢u njegovih ploskev. Zaradi boljSe preglednosti namesto gradnikov v shemah
veckrat vriSemo le tocke, ki predstavljajo njihova tezisc¢a (glej npr. sliko 2.4).

Slika 2.2. Oznake robov in kotov v osnovni celici.

Znotraj nekaterih osnovnih celic lahko gradnike razporedimo na ve¢ nainov, znotraj
drugih pa na en sam nacin. Primera sta kubi¢na osnovna celica, v kateri gradnike
lahko razporedimo na tri nacine: primitivni, telesno centrirani in ploskovno centrirani
in trigonalna osnovna celica, v kateri so gradniki lahko razporejeni le na primitivni
na¢in. V 7 kristalnih sistemih je moZnih 14 razporeditev’ gradnikov. Imenujemo jih
Bravaisove mreze (slika 2.4).

’ Na prvi pogled se morda zdi, da je moZnih razporeditev ve¢ kot 14. Vendar preverjanje pokaze, da so
nekatere moZne kombinacije identi¢ne — v tem primeru upo§tevamo le eno od njih.
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kubi¢na: a=b=c, a=B=y=90°

tetragonalna: a=b#c, a=p=y=90°

c ortorombska: a £ b<c, a=f=y=90°

romboedri¢na: a=b=c, a=B=7#90°

heksagonalna: a =b#c, a=0=90° y=120°

monoklinska: a # b#c, o=y=90°#p

triklinska: a#b#c, a#p#y#90°

Slika 2.3. Kristalni sistemi.
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Slika 2.4. Bravaisove mreze.
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2.1.1 Mrezne lege, kristalne smeri, kristalne ravnine (Millerjevi indeksi)

Mrezne lege

PoloZaj gradnika v oziroma izven dane celice oznacimo s setom treh Stevil. Vsako od
Stevil pove oddaljenost od izhodiS¢a osnovne celice, in sicer prvo v smeri x (ki je
podaljsani rob a), drugo v smeri y (podaljSani rob b) in tretje v smeri z (podaljSani rob
c). Enota za oddaljenost od koordinatnega izhodis¢a je kar dolZina ustreznega roba.
Primeri mreznih leg so podani na sliki 2.5 (a).

Kiristalografske smeri

Pri obravnavi monokristalov veckrat Zelimo oznaciti dolo¢eno smer v prostoru glede
na polozaj danega monokristala oziro