III. ELEKTRONOVÝ OBAL
Kvantová čísla, pravidla o zaplňování orbitalů, valenční elektrony, vazebné elektrony.

Ionizace, ionizační energie, elektronová afinita.

Rozdělení prvků v tabulce podle elektronové konfigurace.

· Thomson–vytvořil 1. model atomu=pudingový model a jako první zmínil existenci elektronů. Model =protony a neutrony, do jejichž uskupení jsou jako hrozinky v pudingu vtlačeny elektrony.

· Rutherford-objevil radioaktivitu a vytvořil 2. model atomu- Planetární model (elektrony obíhají okolo jádra jako planety okolo Slunce.)-vyvráceno kvůli tomu,že to nemůže být perpetum mobile, takže by se elektrony stále ztrácely energii a přibližovali k jádru až by do něj narazily. Provedl také r. 1919 první transmutaci (=umělá přeměna jednoho prvku v prvek jiný→umělá jaderná reakce)-odstřelováním dusíku částicemi vznikl kyslík.

· Neils Bohr-vytvořil další model atomu a objevil Hafnium. Řekl, že se elektrony pohybují po drahách ,jejich energie musí být konstantní a přechod z dráhy do dráhy se může uskutečnit skokem o to, že elektron dostal nebo ztratil energii.

· James Chadwick-1932 objevil neutron

· Sommerfeld-řekl, že dráhy elektronů jsou elipsoidní.

V součastné době uznáváme model Kvantově-mechanický, který řeší stavbu elektronového obalu. Elektronový obal je prostor, který umožňuje existenci elektronů:

· de Broghe- uveřejnil teorii dualistické povahy částic: každá částice se může chovat jako hmota nebo jako vlnění.

· Heisenberg-vyslovil princip neurčitosti: nedá se určit, kde se v dané chvíli elektron vyskytuje.

· Schrödinger-vypočítal prostor pravděpodobného výskytu elektronu(vlnová funkce φ)=orbital (čára=orbit, plocha, prostor=orbital). Definoval rovnici psí a na pomoc mu sloužila kvantová čísla:

1. Kvantová čísla:
Definují orbital

1.kvantové číslo-HLAVNÍ n

→1,2,3,4,…,∞ (=řádky v tabulce); popř. K, L, M, N, …
-řeší energii elektronu: čím blíže je elektron jádru, tím ji jeho hlavní kvantové číslo menší

2.kvantové číslo-VEDLEJŠÍ l=n-1

Odpovídá za energii elektronu a tvar orbitalu:

n=1, l=0 → orbital s –tvar koule

n=2, l=1 → orbital p –tvar činky
n=3, l=2 → orbital d -tvar

n=4, l=3 → orbital f  -laloky ze všech stran

Teoreticky existuje nekonečně mnoho tvarů orbitalů, ale prakticky se vyskytují jen 4.
Znázornění: 1s 4p (1 a 4 znázorňuje hlavní kv. číslo n, s a p znázorňuje vedlejší kv.číslo l)

3.kvantové  číslo-MAGNETICKÉ m

→určuje umístění l v prostoru

-nabývá hodnot ±l (včetně 0), určuje směr (prostorová orientace)

Orbital p-1 orbitalů v -1,0,1 →3 orbitaly

Orbital d-2 orbitalů v -2,-1,0,1,2 →5  orbitaly

s                        p                        d                                 f

-orbitaly p, d, f jsou degenerované-elektrony se shodují v energii (shodují se v hodnotě energie, liší se magnetickým kv. číslem)

4.kvantové číslo- SPINOVÉ ms
→určuje moment hybnosti l -±1/2

Jak se tvoří elektronový obal

· Pauliho princi výlučnosti

-v elektronovém obalu určitého atomu neexistují 2 elektrony, které se shodují ve všech čtyřech kvantových číslech. Musí se lišit alespoň spinovým číslem. (v 1 orbitalu mohou být maximálně 2 elektrony → s-2e-, p-6e-, d-10e-, f-14e-)

Př. 2He→2protony→2 elektrony: n=1, l=0 →orbital s

                                       1s2=1

· Hundovo pravidlo

-v degenerovaných orbitalech (p, d, f) se nejprve zaplňují elektrony se stejným spinem (směrem) a teprve po obsazení všech orbitů se elektrony párují.

Př. 8O→8e-         1s2 →1 
                                2s2 →2                     2p4→2

· Výstavbový princip

Nejprve se zaplňují orbitaly s nižší hodnotou energie. Energie= n+l. pokud mají dva orbitaly stejmou energii, řadíme je podle posloupnosti.
        1s  2s  2p  3s  3p  3d   4s  4p  4d  4f  5s  5p  5d  5f  6s  6p  6d  6f  7s  7p  7d  7f  …
 n+l:  1   2   3    3    4    5     4    5    6    7   5    6    7   8    6    7    8    9   7    8    9   10

→      1s  2s  2p  3s  3p  4s  3d  4p  5s  4d   5p   6s  4f  5d  6p  7s   5f  6d  7p …   

(n+l=  1   2    3    3    4    4    5    5    5    6     6     6    7    7    7    7    8    8    8)
V tabulce:  1s2 
2s2                                          2p5 
3s2                                   3p5 
4s2                       3d10         4p5 
5s2                       4d10      5p5 
6s2    4f14     5d10         6p5 
7s2     5f14        6d10        7p5
Př. 33As→33e-: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6
      38Sr→38e-:  1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2
      82Pb→82e-: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2 4d10 5p6 6s2 4f14 5d10 6p2
      18Ar→18e-: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6
       Ca- /Ar/ 4s2
       Al-/Ne/ 3s2 3p1
       Ga-/Ar/3d10 4s2 4p1 

Valenční a vazebné elektrony
Valenční elektrony jsou elektrony s největší energií, které se nachází v poslední vrstvě elektronového obalu. Počet valenčních elektronů odpovídá číslu skupiny, ve které se prvek nachází.

Vazebné elektrony jsou elektrony, které netvoří vazebné dvojice. Počet nejlépe vypočítáme z rámečků.

Excitovaný stav=stav o vyšší energii, kdy dochází k přeskočení elektronu do nejbližšího vyššího prázdného orbitalu. Zvyšuje se tak počet vazebných elektronů.

2. Ionizace
=odtržení elektronu z částice v plynném stavu, vzniká kationt. K tomuto odtržení je potřeba ionizační energie. Její hodnota je závislá na velikosti přitažlivých sil mezi jádrem a valenčními elektrony.
X-e-→X+
Př.: Be-e-→Be+       E=906 kJ*mol-1
Elektronová afinita
=energie, která se uvolní při přijetí elektronu atomem; vznikají aniony.

3. Rozdělení prvků v tabulce podle elektronové konfigurace
· Vodorovně=periody
-7hodnot hlavního kvantového čísla→7period
-číslo periody se shoduje s hlavním kvantovým číslem orbitalu s

       33As /18Ar/4s2 3d10 4p5

· Svisle=skupiny
-rozdělujeme je podle toho, zda mají umístěny valenční elektrony
s-prvky –nepřechodné; valenční elektrony v ns a np
p-prvky–nepřechodné; valenční elektrony v ns a np
d-prvky-přechodné; valenční elektrony v ns a (n-1)d
f-prvky-vnitřně přechodné (6.sk.-lanthanoidy, 7.sk. aktinoidy); valenční elektrony v ns a (n-2)f

