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Uputstvo za upotrebu
Draga djeco,

Ovaj uvod pisem 4. 12. 2006. Da sam to uradio 4. 9. oslovio bih vas sa ,,Dragi studenti
prve godine Fakulteta za fizi€¢ku hemiju®. Zasto sam se odlucio za ovu formu, znate i sami.
Mnogi od vas, recimo Marina iz pretposljednjeg reda i Zuti, nemaju prava da budu uvrijedeni;
nekoliko izuzetnih, kao Dragana, Aleksandra, Masa, ili oni momci iz VrSca i Pozege, ¢ija imena
jos nisam zapamtio, ¢e me, nadam se, razumjeti.

Ovaj kurs je trostruko debitantski. On je za vas prvi koji slusate. On se prvi put pojavio
ove Skolske godine. Konacno, ja prvi put predajem studentima prve godine. Nije bilo ni za
ocekivati da ovakav trostruki eksperiment uspije. Svu krivicu preuzimam na sebe. Kada smo se
upoznali, onog za vas koSmarnog dana u amfiteatru, rekao sam vam da sam dobio zadatak da
vam pri¢am nesto §to je atraktivno, a jednostavno. Atraktivnost vam nisam mogao garantovati,
ali sam obecao jednostavnost. Tada jo§ nisam imao sasvim jasnu ideju $ta bi to trebalo da bude.
Mnogo mi je jasnije bilo Sta ne treba da bude. Dakle, nikakva matematika, niSta Sto zahtijeva
predznanje i skoro nista od onoga Sto ¢ete slusati na drugim kursevima. Pa kakva je onda svrha
ovog kursi¢a? Eto, da oni od vas koji to ve¢ nisu znali, cuju §ta je elektron, atom, molekul, ili
hemijska veza. Jer mi, vasi nastavnici, zakljucili smo da biste tapkali u mraku ako o tome ne
biste imali najosnovnije predstave od samog pocetka studiranja. Da bih vam olakSao Zivot,
pokusao sam da nadem najjednostavniju postoje¢u knjigu koja govori o tim stvarima. Jer,
morao sam racunati s tim da ¢ete na predavanjima radije gledati oglase za stanove, €itati novine
ili pripremati kolokvijume, nego me slusati. Mozda mi necete vjerovati, ali pregledao sam bar
tridesetak kandidata. I ustanovio sljedece: dobre knjige pisane su pedesetih-Sezdesetih (sada ve¢
proslog vijeka). Sve one imaju, naZalost, nedostatak da koriste arhai¢nu notaciju, danas
nedozvoljene termine i jedinice, i opisuju eksperimente izvedene u mladem tercijaru. Nove
knjige su mi najceSce licile na beskorisne slikovnice. Izbor je na kraju pao na neizbjeZnog
Etkinsa. Njegove knjige svi kuju u zvijezde. Ja ih ne volim. Ali moram prihvatatiti da su
najbolje, jer su druge joS gore. Necu da tvrdim da je neSto u njima pogre$no. Ali, mislim da je
previse stvari napisano povrsno. Kao da vam pokazuje onih 10% ledenog brijega §to viri iz
vode. To ne predstavlja problem za onoga ko unaprijed zna materiju, ali ocekivalo bi se da
udZbenici budu od koristi i onima koji je ne znaju. Ipak, ne treba biti previSe strog prema Piteru.
Za njega se prica da je jedini autor udzbenikd koji se obogatio piSu¢i ih. A ne moZete se
obogatiti napisavsi jednu dobru knjigu. Za to je neophodno mnogo (nat)prosjecnih. Nije svako
voljan da zavrsi kao Vermer, koji je radio cijelog Zivota, a napravio samo tridesetak slika (ako
se ubroje i one Cije je autorstvo sporno), ili Van Gog, koji je prodao samo jednu. Dakle, ja ne
bih stavio ruku u vatru za sve §to su Loreta i on napisali, kao §to ni oni ne bi stajali iza mog
prevoda i komentard. Uzgred, imam utisak da i ovu knjigu bije glas kao udZbenike Landau-
LifSica (,,U njima nema ni jedne misli koja nije Landauova, a nijedne rije¢i koja nije
LifSicova®).

Ni vi mi ba§ niste (do sada) mnogo pomogli. Mislim pri tome na vasSe, za mene
originalno, za vasu generaciju vjerovatno tipicno, shvatanje demokratije. Ja Zivim u iluziji (i tu
se niSta ne¢e promijeniti ni poslije ovog semestra) da profesor nije ni goni¢ robova ni policajac.
Da studente ne treba dresirati. Cak ni vaspitavati ih. Da ste, jednostavno, previse veliki za takve
poduhvate i metode. I kada me ne sluSate, da je to zato Sto ne znam da vam u¢inim zanimljivim
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ono §to pricam. U stvari, nemam razloga ni da se mnogo Zalim. Cujem da ste na drugim
¢asovima jo$ slobodniji. Na mojim ste mijenjali redove, ali bar niste skakali na katedru kao kod
Mihajla. Bili ste ipak tiSi nego na sjednicama Studentskog parlamenta i mnogo, mnogo finiji
nego na matematici. Ne znam samo kako se taj profesor usuduje da vam okrene leda! Kao da ne
zna da se i kod nas gaji paradajz, i prazne boce koka-kole ¢uvaju za specijalne prilike. Da znate
da je mnogo lakSe sa Cetvrtom godinom. Tu niko ne preskace preko klupa, jer svi (od
iscrpljenosti, valjda) manje-viSe spavaju. Nemojte, ipak, misliti da ja o vama mislim gore nego

ste u stvari dobri, pa i ako ste (jos) djeca.



1. MATERIJA

Hemija je proucavanje materije i njenih promjena. Materija je sve $to ima masu i zauzima
prostor (MP: Perem ruke od ove definicije). Sve Sto moZete dotaci je materija. To je i mnogo
toga Sto ne moZete dodirnuti, kao materijal plamena, ili zvijezde. Materija se javlja u ogromnom
broju formi, kao stijene, ljudi, biljke, okeani, kola, kompjuteri, oblaci, bakterije.

Svaka razli¢ita Ccista vrsta materije naziva se supstancijom. Pod ,cistim*
podrazumjevamo ,.skroz isto”. Cak i na mikroskopskoj skali. Prema tome, gvoZde je jedna
supstancija; voda je druga. Uocite da je naucna definicija supstancije neSto drugacija od
svakodnevnog znacenja ove rijeci. Supstancija u nauci je jedinstvena, ¢ista forma materije, ne
smjesa nekoliko razli¢itih vrsta materije. Prema toj definiciji, (MP: dista) voda je jedna
supstancija, jer sadrZi samo jednu Cistu vrstu materije, ali meso, blagi napici, i prljavstina nisu
Ciste supstancije u nau¢nom smislu (MP: Posljednja od njih ni u svakodnevnom!), jer
predstavljaju kompleksne smjese.

ELEMENTI

Mislioci i filozofi razmisljali su o strukturi materije od najstarijih vremena. Stari Grcei uveli su
koncept elemenata kao osnovnih supstancija, od kojih su izgradeni svi oblici materije. Oni su
dentifikovali Cetiri elementa, zemlju, vazduh, vatru i vodu, za koje su vjerovali da mogu da daju
sve druge supstancije kada se medusobno kombinuju u pravilnim proporcijama. Osnova ovog
koncepta ,,elemenata* u saglasnosti je sa danas prihva¢enom, ali sada znamo da ustvari postoji
vise od stotinu hemijskih elemenata koji, u razli¢itim kombinacijama, ¢ine svu materiju.

1.1 ATOMI

Stari Grci su se prvo pitali Sta bi se dogodilo kada bi sjekli materiju u manje komadice. Postoji
li neka tacka kod koje bismo morali da stanemo, jer jo§ manji komadi¢i ne bi viSe imali osobine
cjeline, ili bismo mogli da nastavimo sa dijeljenjem do beskonacnosti?

Danas znamo da se u takvom procesu stiZze do jedne konacne tacke. Dakle, materija nije
kontinualna, ve¢ se sastoji od skoro nezamislivo malih Cestica. Najmanja Cestica jednog
elementa koja moZe da postoji, naziva se atomom. Prvi ubjedljiv argument za postojanje atoma
dao je 1807. engleski ucitelj i hemicar John Dalton (DZon Dalton). On je na osnovu rezultata
valikog broju opseznih mjerenja masa elemenata koji se medusobno kombinuju, izveo
argumente koji su snaZzno potkrepljivali ideju o egzstenciji atoma. Danas moderna
instrumentacija omogucava mnogo direktnje evidentiranje atoma, i mi moZemo ¢ak da pravimo
slike individualnih atoma [npr. pomoc¢u tehnike koja se naziva ,,scanning tunneling microscopy*
(STR)]. Vise nema nikakve sumnje da atomi postoje i da su oni jedinice koje ¢ine elemente:

Element je supstancija izgradena od atoma samo jedne vrste.

Svi atomi zlatne kocke iste su vrste. Analogno, svi atomi kocke olova su iste vrste (ali razliciti
od onih koji izgraduju kocku zlata), i tako dalje za sve elemente. Kada naucnici naprave novi
element u nekom od dZinovskih akceleratora, oni utvrduju da je zaista nov provjeravajuci (na
nacine koji ¢e biti kasnije opisani) da li su njegovi atomi razli¢iti od onih koji ¢ine odranije
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poznate elemente. Do 1996. otkriveno je ili proizvedeno 112 elemenata, neki od njih u vrlo
malim koli¢inama. Npr., proizvedna su samo jedan do dva atoma elementa s rednim brojem
111, i oni su postojali manje od sekunde.

Sva materija izgradena je od razli¢itih kombinacija jednostanih oblika materije,
nazvanih hemijskim elementima. Element je supstancija koja se sastoji od samo jedne
vrste atoma.

1.2 IMENA ELEMENATA

Imena nekih elemenata veoma su stara. Npr., ime ,.kuprum‘ (bakar) izvedeno je iz ,,Kipar®, gdje
je elemenat nekada kopan, a ime ,,gold* (zlato) od staroengleske rije¢i sa znacenjme ,,Zut.
Neka imena oznacavaju neku od karakterist¢nih osobina elementa. Hlor, npr., je Zuto-zeleni gas
i njegovo ime je izvedeno iz grcke rije€i za tu boju. Vanadijum, koji gradi lijepo obojena
jedinjenja, nazvan je po Vanadis, skandinavskoj boginji ljepote. U novije doba, elementi su
nazivani po njihovim pronalazac¢ima ili mjestima na kojima su otkriveni: americijum, berklijum,
kalifornijum, ajnS$tajnijum, kirijum. Internacionalna unija Ciste i primjenjene hemije (IUPAC) je
medunarodno tijelo koje, pored ostalih zadataka, prihvata imena predloZena za elemente.

Hemicari su uveli jedan koristan sistem koji ¢ini nepotrebnim pisanje punih imena
elemenata. Svaki element predstavljen je hemijskim simbolom, sa¢injenim od jednog ili dva
slova. Mnogi od simbola su prvo, ili prva dva slova imena elementa:

hidrogen (vodonik) H; carbon (ugljenik) C; nitrogen (azot) N; oksigen (kiseonik) O; helijum
He; aluminijum Al; nikal Ni; silicijum Si.

(MP: Imena, odnosno transkripcija, kao ,hidrogen, ,,carbon®, itd. poti¢u iz razli¢itih jezika).
Uocite da je prvo slovo simbola uvijek veliko, a drugo malo (He, a ne HE) (MP: A takode i da
je drugo slovo malo, ali ne supskript — dakle He, a ne H.!). Neki elementi imaju simbole
obrazovane od prvog i nekog kasnijeg slova imena:

magnezijum Mg; chlorine (hlor) Cl, zinc (cink) Zn, plutonijum (Pu)

Drugi simboli uzeti su iz latiniskih, njemackih ili grckih imena elemenata. Npr., simbol za
gvozde je Fe od latinskog imena ,,ferum*.

1.3 NUKLEARNI ATOM

Prije dvjesto godina, Dalton je zamisljao atom kao bezstrukturnu sferu sli¢nu bilijarskoj lopti.
Danas znamo da atom ima unutra$nju strukturu i da je izgraden od jo§ manjih Cestica.
IstraZivanjem unutra$nje strukture atoma, moZemo ustanoviti kako se jedan element razlikuje
od drugoga.

U ovom poglavlju upoznacemo se sa savremenim modelom atoma. On se moZe saZeti
na slijede¢i nacin:

1. Atomi su sacinjeni od subatomskih Ccestica nazvanih elekronima, protonima i
neutronima.
2. Protoni i neutroni formiraju kompaktno, srediSnje tijelo, nazvano jezgrom atoma.



3. Elektron su distribuirani u prostoru oko jezgra, sli¢no oblaku.

Ovaj model atoma naziva se nuklearnim atomom. Osobine pomenutih subatomskih cestica
sumirane su u Tab. 1.1. Protoni i neutroni imaju priblizno jednaku masu, ali protoni imaju po
jednu jedinicu pozitivnog naelektrisanja, dok su neutroni (kao §to im samo ime sugerise)
elektricki neutralni. Elektron ima mnogo manju masu (MP: Ne zamjerite mi §to ¢u u cilju
ustede prostora i vremena ubuduce ¢esto umjesto ,,manje/vece mase* koristiti rijeci ,,lakSe/teze*
Racunam da ste dovoljno veliki da dobro znate da masa i teZina nisu isto, i da vas ovo
skracivanje notacije nec¢e navesti na pogresne zakljucke.) od protona (priblizno 2000 puta), i
svaki od njih nosi jednu jedinicu negativnog naelektrisanja.

Najranija eksperimentalna indikacija za nuklearni atom je J.J. Thomsonovo (Dz. Dz.
Tomson, i on je bio Britanac) otkrie prve subatomske cestice 1897. godina. Thomson je
proucavao ,.katodne zrake“, zrake koji se emituju kada se na dvije elektrode (dva metalna
kontakta) u evakuisanoj staklenoj cijevi dovede velika potencijalska razlika (visok napon). On
je pokazao da su katodni zraci snop (struja) negativno naelektrisanih cestica. Oni dolaze iz
atoma koji ¢ine elektrodu, nazvanu katodom.

Thomson je ustanovio da su naelektrisane Cestice iste, bez obzira na metal koji se koristi
kao katoda. Zakljucio je da su sastavni djelovi svih atoma. Ove Cestice nazvane su elektronima i
oznacene sa e. Kasniji istraZivaci, posebno Amerikanac Robert Millikan (Robert Miliken),
izveli Szlé eksperimente koji su omogudili da se odredi masa elektrona; nadeno je da je ona samo
9,1.10%g.

TABELA 1.1 Osobine subatomskih Cestica

Cestica Simbol Naelektrisanje* Masa, g

Elektron ¢ -1 9,109.10%
Proton p +1 1,673.10%
Neutron n 0 1,675. 10

*Naelektrisanja su data kao umnosci naelektrisanja protona, koje je u SI jedinicama 1,602.10°
19
C (kulon).

Iako su elektroni negativno naelektrisani, atomi u cjelini imaju nulto naelektrisanje.
Prema tome, svaki atom mora imati dovoljno pozitivhog naelektrisanja da poniSti negativno
naelektrisanje elektrona. Godinama je vodena Ziva diskusija o lokaciji pozitivnog naelektrisanja.
Pocetkom dvadesetog vijeka, mnogi naucnici smatrali su da su atomi pihtijaste kuglice
(kapljice) pozitivnog naelektrisanja, sa elektronima suspendovanim u njemu kao suvo grozde u
pudingu (MP: iz poredenja zakljucujete da su vecina od tih naucnika bili Englezi).

1908. ovaj model je pobijen jednim jednostavnim eksperimentom. Novozelandanin
Ernest Rutherford (Ernest Raderford) je uvjeZbavao nekoliko svojih studenata u koriSéenju
jedne nove aparature. Rutherford je znao da neki elementi, ukljucujuéi i radon, emituju snopove
pozitivno naelektrisanih Cestica nazvanih alfa (a) cesticama. On je zamolio (MP: ovo je
vjerovatno eufemizam. Meni je logic¢nije da im je naredio.) dvojicu od njih, Hansa Geigera
(MP: Hans Gajger, to je onaj, ¢iji vas aparat ¢eka na tre¢oj godini!) i Ernesta Marsdena, da



gadaju a-Cesticama parce zlatne (MP: Rasipnik!) folije debljine od samo nekoliko atoma (MP:
Izvinite, cicija!). Ako bi atomi stvarno bili kuglice pozitivno naelektisanog Zelea (MP: Na
Novom Zelandu se, izgleda, ne jede puding.), tada bi sve a-Cestice lako prolazile kroz foliju, sa
samo slucajnim, neznatnim otklonima putanje.

Ono §to su Geiger i Marsden opazili, iznenadilo je sve oko njih. lako su skoro sve a-
Cestice prolazile i bile sasvim malo skrenute, oko jedna od 20.000 bila je skrenuta za vise od
900, a nekoliko a-Cestica odbijeno je direktno unazad, u pravcu odakle su dosle. ,,Bilo je skoro
nevjerovatno®, rekao je Rutherford, ,.kao kada biste gadali granatom od 15 incha (MP: 1 inch je
priblizno 2,5 cm) parce svilenog papira, a ona se odbila i pogodila vas®. (MP: Prihvatate 1i ovu
argumentaciju? Dobro razmislite — na osnovu Thomsonovog modela, atomi su, naime,
kompaktni, i moglo bi se oCekivati da a-Cestice uopste ne treba da produ kroz foliju. Meni je
Rutherfordova reakcija na rezultat eksperimenta ranije izgedala ¢udno, ali sada vidim da je
covjek bio u pravu.)

Objasnjenje je moralo biti da atomi nisu kuglice pozitivno naelektrisanog Zelea sa
elektronima suspendovanim u njemu kao suvo grozde. Umjesto toga, atomi treba da sadrze
masivne, prakticno tackaste centre pozitivnog naelektrisanja, okruZene velikom zapreminom
skoro praznog prostora. Rutherford je nazvao taCkastu pozitivno naelektrisanu oblast jezgrom
atoma. On je rezonovao da se pozitivno naelektrisane a-Cestice koje direktno pogode jedno od
sicusnih, ali teSkih jezgara atoma zlata (MP: U stvari, nebitno je Sto su jezgra feska, jer se
skretanje a-Cestica ne vrsi usljed gravitacione interakcije; bitno je to Sto su jezgra mala, i §to je u
njima skoncentrisano cjelokupno pozitivno naelektrisanje, tako da ona imaju ogromnu gustinu
naelektrisanja — eto, sada sam sam odgovorio na pitanje iz prethodnog komentara.) odbijaju
njihovim pozitivnim nalektrisanjem i rasijavaju pod velikim uglovima, sli¢no stonoteniskim
lopticama koje se odbijaju od reketa (MP: Joooj!!! Nisu mogli na¢i gluplje poredenje!)

Elektroni atoma distribuirani su u prostoru oko jezgra. Taj prostor (pre¢nika oko 107m)
enormno je velik u poredenju sa velitnom jezgra (pre¢nika oko 107%m) [MP: Ne treba da
pridajete preveliku vaznost ovim brojevima; negdje Cete nac¢i (¢ini mi se ¢ak i na drugim
mjestima u ovoj knjizi) da je pre¢nik atoma, odnosno jezgra reda 10"%m, odnosno 10™°m.
Iskoristite ovu priliku da pravilo shvatite pojam ,,red veli¢ine®. Red veliCine 10°m, npr., moze
da znaéi sve izmedu 10"°m i 10®m.] Ako bi proton u vodonikovom atomu bio dimenzija muve
na centru igraliSta za bejzbol (MP: Objasnjenje, specijalno za studentkinje: igraliSte za bejzbol
istog je reda velicine kao fudbalsko), tada bi prostor koji zauzima elektron bio veli¢ine cijelog
stadiona.

U atomu je pozitivno naelektrisanje jezgra egzaktno poniSteno negativnim
naelektrisanjem elektrona koji ga okruzuju. Tako za svaki elektron van jezgra mora postojati u
jezgru odgovarajuca pozitivno naelektrisana cestica (MP: Nije bas didakti¢no! Zasto jezgro ne
bi moglo biti npr. jedna cestica sa naelektrisanjem jednakim, ali suprotnog znaka,
naelektrisanju svih elektrona). Pozitivno naelektrisane Cestice su protoni (oznacavaju se sa p);
njihove osobine date su u Tabeli 1.1. Uocite da je proton oko 2.000 puta teZi od elektrona i da
svaki od njih ima jedni¢no pozitivno naelektrisanje.

Broj protona u atomskom jezgru naziva se atomskim brojem, Z, elementa. Henry
Moseley (Henri Mozli), mladi britanski naucnik, bio je prvi koji je precizno mjerio atomske
brojeve, neposredno prije nego §to je poginuo u Prvom svjetskom ratu. Moseley je znao da
elementi bombardovani brzim elektronima (katodnim zracima iz Thomsonovog eksperimenta)
emituju X-zrake. Ovi zraci su u izvjesnom smislu sli¢ni zracima svjetlosti, ali imaju vecu
energiju i mogu da produ kroz mnoge supstancije. Moseley je ustanovio da energija X-zraka
koje emituje jedan elemenat zavisi od njegovog atomskog broja; ispituju¢i X-zrake mnogih



elementa, on je bio u stanju da odredi masene brojeve tih elemenata. Poslije toga su odredeni
maseni brojevi svih poznatih elemenata. Npr., vodonik ima Z = 1, tako da znamo da se jezgro
vodonikovog atoma sastoji od jednog protona; helijum ima Z = 2, pa slijedi da njegovo jezgro
sadrZi dva protona. Najnovije otkriveni elementi imaju atomske brojeve preko 100, Sto znaci da
njihova jezgra sadrZe viSe od sto protona.

Kao §to je vec receno, atom je elektricki neutralan, $to znaci da broj elektrona u prostoru
oko jezgra mora biti jednak broju protona u jezgru. Prema tome, Moseleyeva tehnika brojanja
protona u jezgru je istovremeno indirektni metod za brojanje elektrona. Za vodonik. Z = 1, tako
da odmah znamo da vodonikov atom mora imati jedan elektron. Atom zlata, sa Z = 79, ima 79
elektrona. Za uranijum, Z = 92, na osnovu ¢ega slijedi da atom uranijuma ima 92 elektrona.

U nuklernom atomu, sve pozitivno naelektrisanje i skoro sva masa skoncentrisani
su u si¢uSnom jezgru, a negativno naelektrisani elektroni obrazuju oblak oko jezgra.
Atomski broj definiSe se kao broj protona u jezgru; oko jezgra postoji jednak broj
elektrona.

1.4 IZOTOPI

Tehnoloski razvoj elektronike pocetkom dvadesetog vijeka doveo je do izuma masenog
spektrometra, uredaja koji se moze koristiti za odredivanje mase datog tipa atoma. On je ubrzo
primijenjen na sve elemente; tako, npr., sada znamo da masa atoma vodonika iznosi 1,67. 10'24g,
a da je masa atoma ugljenika 1,99.10% g. Cak i najtezi atomi imaju mase od samo oko 5.10’22g.

U nauci se Cesto dogada da nova i preciznija tehnika mjerenja dovede do nekog vaznog
otkrica. U ovom slucaju, nadeno je da svi atomi jednog elementa nemaju jednaku masu. U
uzorku potpuno &istog neona, npr., veéina atoma ima masu 3,32.10>g, §to je oko dvadeset puta
viSe od od mase atoma vodonika. Medutim, nadeno je da su neki od neonovih atoma priblizno
22 puta tezi od atoma vodonika, a neki oko 21 puta. Sva tri atoma imaju isti atomski broj, pa su,
dakle, definitivno atomi neona.

Razlike u masama atoma jednog odredenog elementa sugerisale su postojanje trece
subatomske Cestice u jezgru, neutrona (oznacenog sa n). Kako neutroni nemaju naelektrisanje,
broj neutrona u jezgru ne utice ni na naelektrisanje jezgra, ni na broj elektrona u atomu.
Medutim, kako neutroni imaju skoro istu masu kao protoni, oni bitno doprinose masi jezgra.
Neutroni i protoni su vrlo sli¢ne Cestice i zajedno se nazivaju nukleonima.

Ukupan broj protona i neutrona u jezgru naziva se masenim brojem, A, atoma. Jezgro
masenog broja A, oko A puta je teZze od atoma vodonika ¢ije se jezgro sastoji samo od jednog
protona. Obrnuto, ako znamo da je neki atom izvjestan broj puta tezi od atoma vodonika,
moZemo zakljuciti koliki mu je atomski broj. Npr., kako su tri varijeteta neonovih atoma 20, 21
i 22 puta tezi od atoma vodonika, znamo da su su im maseni brojevi respektivno 20, 21 i 22.
Kako svaki od atoma neona ima Z = 10, ovi neonovi atomi moraju imati 10, 11 i 12 neutrona.

Atomi sa istim atomskim brojem (oni pripadaju istom elementu), a razli¢itim masenim
brojem nazivaju se izotopima. Svi izotopi jednog elementa imaju egzaktno isti atomski broj;
prema tome, oni imaju isti broj protona u jezgru i isti broj elektrona oko jezgra, ali razlicit broj
neutrona u jezgru. Izotop dobija ime kada napiSemo njegov maseni broj iza hemijskog simbola
elementa, kao neon-20, neon-21 i neon-22. Simbol izotopa dobija se pisanjem masenog broja
kao lijevog superskripta uz simbol elementa, npr. *Ne, *'Ne i **Ne. Cesto se kao lijevi supskript
dodaju i atomski brojevi, npr. ¢ Ne.

Kako izotopi istog elementa imaju isti broj protona i elektrona, oni imaju sustinski iste
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hemijske osobine. Medutim, u slucaju vodonika, razlika u masama izotopa je relativno velika,
$to vodi do primjetne razlike u nekim od fizi¢kih osobina, i do manjih varijacija hemijskih
osobina. Vodonik ima tri izotopa (vidi Tabelu 1.2). Najces¢i ( '"H) nema neutrona, tako da mu se

TABELA 1.2 Neki izotopi vaznih elemenata

Element Simbol Atomski broj, A | Maseni broj, Z | Zastupljenost, %
Vodonik 'H 1 1 99,985
Deuterijum | *Hili D 1 2 0,015

Tritijum Hili T 1 3 ik

ugljenik-12 | *C 6 12 98,90
ugljenik-13 | °C 6 13 1,10
kiseonik-16 | '°O 8 16 99,76

* Radioaktivan, kratkog Zivota.

jezgro sastoji od samo jednog protona. Ostala dva izotopa su manje uobicajena, ali tako vazna
da imaju specijalna imena i simbole. Jedan od njih (*H) naziva se deuterijumom (D), a drugi
CH) tritijumom (T). Atom deuterijuma, sa jezgrom koje se sastoji od jednog protona i jednog
neutrona, ima oko dva (precizno, 1,998) puta vecu masu od mase obi¢nog vodonikovog atoma i
kada se kombinuje s kiseonikom formira ,,teSku vodu*. Data zapremina teSke vode oko 11% je
teZa od iste zapremine obicne vode.

Izotopi imaju isti atomski broj, ali razliciti maseni broj. Njihova jezgra imaju isti
broj protona, ali razli¢it broj neutrona. Svi izotopi datog elementa imaju isti broj
elektrona ako jezgra.

1.5 ODAKLE POTICU ELEMENTI?

Svi elementi univerzima, osim vodonika i velikog dijela helijuma, nastali su u
zvijezdama. Nekoliko sekudi nakon $to je univerzum nastao u Prvom prasku (Bing-Beng),
postojali su samo najjednostavniji elementi, vodinik i helijum. Poslije miliona godina, kako se
univerzum hladio, atomi vodonika i helijuma skupljali su se pod uticajem gravitacije u velike
oblake. Ovi oblaci su postepeno postajali sve topliji kako su se kondenzovali, i u toku tog
procesa oni su se rasprskavali u usijanja u vidu zvijezda. Unutar zvijezda, intenzivna toplota
gnjecila je i stapala atome vodonika i na taj nacin su nastajali drugi elementi. Kada se stope dva
protona i jedan ili dva neutrona, nastaje atom helijuma (Z = 2, A = 3 ili 4). Kada im se pridruze
tre¢i proton i novi neutroni, nastaje atom litijuma (Z =3, A = 6 ili 7) itd. Ovo stapanje oslobada
jos vise toplote, koja daje svjetlost zvijezda. Svjetlost zvijezda (i Sunca) znak su da se jo§ uvijek
formiraju teZi elementi.

Mnogo miliona godina nakon §to su se zvijezde formirale i pocele da se hlade, njihovi
spoljni slojevi mogli su da kolabiraju, kao krov koji se rusi, u njihovo istroSeno jezgro.Taj
moc¢ni zvjezdani potres izaziva jake udarne talase tako da zvijezda odbacuje svoje spoljnje
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slojeve i i $alje ih u prostor u dzinovskim eksplozijama, nazvanih supernovama. Sest takvih
eksplozija registrovano je u nasoj galaskiji u posljednjih hiljadu godina, najnovija 1987. Udar
eksplozije podiZze temperaturu zvijezde, Cineci je joS svjetlijom nego ranije. Crabova (Kreb)
maglina (proizvedena supernovom iz 1054.) bila je vidljiva u toku dana cijele tri nedjelje. Pri
tako visokim temperaturama cak i teski atomi sudaraju se dovoljno Zestoko da se stapaju u jo$
teZze atome. Jako teSki elementi koje sada nalazimo na Zemlji, ukljucujuéi uranijum i zlato,
nastali su na taj nacin.

Ostaci zvijezda koje su eksplodirale, postepeno se skupljaju pod uticajem gravitacije i
generiSu nove zvijezde. Medutim, svi ostaci jedne zvijezde ne moraju da se skupe u jedinstveno
centralno tijelo; neki se skupljaju u manja tijela koja se krecu po orbitama oko zvijezde. Ova
tijela su planete, a jedna od njih je Zemlja. Sva materija Zemlje formirana je na taj nacin. Svi
elementi (osim vodonika i ve¢ine helijuma), od kojih je sve nacinjeno, formirani su unutar
zvijezda. Cak i nasa tijela su zvjezdana pragina (MP: Ovo je bila ¢ista poezija.).

Na osnovu sadasnjih ideja, vodonik i helijum su formirani u Bing-Bengu. Tezi
elementi nastali su unutar zvijezda i poslije su rasprseni u prostor.

1.6 PERIODNI SISTEM

Mozda vas zabrinjava §to postoji visSe od 100 elemenata (MP: Dakle, vise od vas.). Kako je
moguce ocekivati da se sazna o svim njihovim osobinama? Kako se moZe ocekivati da se nauci
o milionima nacina na koji oni mogu da se kombinuju? Na sre¢u, hemicari su otkrili da kada se
elementi svrstaju po svojim atomskm brojevima i rasporede na jedan specijalan nacin, oni
obrazuju porodice koje pokazuju pravilne trendove osobina. Kao rezultat toga mozemo saznati
dosta o jednom elementu ve¢ na osnovu porodice kojoj pripada, i njegovih susjeda.

Raspored elemenata koji odrazava njihovu slicnost i odnose izmedu njih naziva se
periodnim sistemom. Kako je poloZaj elementa u periodnom sistemu vodi¢ za njegove
osobine, kada prvi put sre¢emo neki element treba prije svega da uo¢imo njegov poloZzaj.

Vertikalne kolone u periodnom sistemu nazivaju se grupama. Ove grupe identifikuju
porodice elemenata. Vece grupe (1, 2, 13-18) nazivaju se glavnim grupama. Horizontalne vrste
nazivaju se periodama i numerisane su odozgo nadole.

Clanovi svake grupe pokazuju postepenu varijaciju svojih osobina. Osobine natrijuma
(Na) u grupi 1, npr., dobar su klju¢ za predvidanje osobina drugih ¢lanova iste grupe, litijuma
(Li), kalijuma (K), cezijuma (Cs) i francijuma (Fr). Ovi elementi nazivaju se alkalnim
metalima. Svi ovi elementi su meki, srebrnasti metali koji se tope na niskim temperaturama.
Oni proizvode vodonik kada dodu u kontakt s vodom - litijum blago, ali cezijum s
eksplozovnom Zestinom.

Do alkalnih metala su metali druge grupe. Ovi elementi podsjecaju na alkalne metale, ali
proizvode vodonik manje energicno kada dodu u kontakt s vodom. Kalcijum (Ca) oslobada
vodonik iz vode na sobnoj temperaturi, ali magnezijum (Mg) to Cini tek kada je zagrijan, a
berilijum (Be) to ne radi ni kada je doveden do crvenog usijanja. Elementi kalcijum (Ca),
stroncijum (Sr) i barijum (Ba) nazivaju se zemnoalkalnim metalima i to ime se Cesto proSiruje
i na ostale elemente grupe.

Na desnoj strani periodnog sistema, u grupi 18, nalaze se elementi poznati kao
plemeniti gasovi. Tako se nazivaju, jer se kombinuju sa vrlo malo elemenata — oni su hemijski
neaktivni. Ustvari, do 1960 nazivani su inertnim gasovima, jer se mislilo da se ne kombinuju ni
s jednim elementom. Svi elementi grupe 18 su bezbojni, bezmirisni gasovi.
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Pored plemenitih gasova su halogeni elementi grupe 17. Mnoge osobine halogena
pokazuju pravilne varijacije od fluora (F), preko hlora (Cl) i broma (Br), do joda (I). Fluor, npr.,
je blijedo-zuti, skoro bezbojan gas, hlor je Zuto-zeleni gas, brom crveno-smeda tecnost, a jod
purpurno-crna ¢vrsta supstancija. [MP: Ona tec¢nost koju pod imenom ,jod“ kupujete u
apotekama, nije elementarni jod, nego jodna tinktura (rastvor).]

Grupe 3-11 sadrzi prelazne metale. One ukljuCuje vazne strukturne elemente titanijum
(Ti) i gvozde (Fe), i metale za kovanje novca, bakar (Cu), srebro (Ag) i zlato (Au). Prelazni
metali su dobili svoje zajedni¢ko ime jer ¢ine most izmedu hemijski aktivnih metala grupa 112
i mnogo manje aktivnih metala grupa 12, 131 14.

Dugi blok, koji se prikazuje ispod periodnog sistema, sastoji se od unutrasnjih
prelaznih metala. On je izdvojen jednostavno zato da bi se uStedio prostor, jer bi inace
periodni sistem bio nepogodno Sirok. Medutim, treba da imate u vidu gdje se ti elementi
uklapaju u glavni dio periodnog sistema. Gornja vrsta tog bloka pocinje lantanom (element 57)
u Sestoj periodi, i sastoji se od lantanoida, a donju vrstu, pocev od aktinujuma (element 89) u
sedmoj periodi, ¢ine aktinidi.

Na vrhu desne strane periodnog sistema stoji usamljen vodonik. Neki ga svrstavaju u
prvu grupu, drugi u sedamnaestu, a neki u obadvije. Mi ¢emo ga tretirati kao jako specifi¢an
element i neCemo ga svrstati ni u jednu grupu.

Periodni sistem je raspored elemenata koji reflektuje njihovu srodnost; ¢lanovi
jedne grupe tipicno pokazuju kontinualan trend sli¢nih osobina.

1.7 METALI, NEMETALI I METALOIDI
Elementi periodnog sistema mogu se klasifikovati u metale, nemetale i metaloide.

Metal provodi elektricitet (struju), ima metalni sjaj, moZe se kovati i istezati.
Nemetal ne provodi elektricitet, ne moze se kovati i istezati.
Metaloid ima neke osobine metala, ali se hemijski ponaSa kao nemetal.

Kovne supstancije (od latinske rijeci za ,,Ceki¢*) mogu se kovati u tanke ploce (limove).
»Duktilna® (istezljiva) supstancija moZe se izvlaciti u Zice.

Bakar, npr., je metal. On provodi elektricitet, ima sjaj kada se polira i kovan je. On je
tako duktilan da se obi¢no koristi za pravljenje elektri¢nih vodova (MP: Srebro je jo§ duktilnije,
ali i skuplje.) Sumpor, s druge strane, je nemetal. Ova krta Zuta supstancija ne provodi struju, ne
moZe se kovati u tanke ploce, ni istezati u Zice. Svi elementi koji su na sobnoj temperaturi
gasovi, su nemetali. Razlika izmedu metala i metaloida i izmedu metaloida i nemetala nije
sasvim precizna (i ne pravi se uvijek), ali (tipi€nim) metaloidima se obi¢no smatraju silicijum
(Si), germanijum (Ge), arsen (As), antimon (Sb), telur (Te) i polonijum (Po).

Jedna markantna osobina periodnog sistema postaje jasna kada uo€imo globalni polozaj
metala, metaloida i nemetala.: svi metalni elementi nalaze se na lijevoj strani i u sredini
periodnog sistema, a svi nemetali na desnoj strani. Metaloidi su duz dijagonale izmedu metala i
nemetala, Dakle, ve¢ jedan pogled na periodni sistem dovoljan je da ustanovimo da li je neki
element metal, metaloid ili nemetal. Mozda nikada niste €uli za indijum (In), ali njegov poloZaj
u periodnom sistemu pokazuje da je to metal. Kako je blizu desnog dijela sistema, a daleko od
alkalnih metala, moZete ¢ak zakljuciti da on nece biti jako reaktivan metal. To je samo jedan
primjer moc¢i periodnog sistema: sa mnogim primjerime srescete se na sljede¢im stranicama.



12

JEDINJENJA

Vecina supstancija oko nas su kombinacije elemenata, a ne individualni elementi. Sposobnost
elemenata da se medusobno kombinuju uslovljava izvanredno bogatstvo svijeta, jer oko 100
elemenata moZe obrazovati nebrojeno mnogo kombinacija.

1.8 STA JE JEDINJENJE?

Jedinjenje je supstancija koja se sastoji od dva ili viSe razli¢itih elemenata u odredenom odnosu.
Voda, npr., je jedinjenje vodonika i kiseonika, sa dva atoma vodonika na jedan atom kiseonika.
Obic¢na kuhinjska so, natrijum hlorid, je jedno drugo jedinjenje. Ono sadrzi po jedan atom
natrijuma na svaki atom hlora. Isti odnos nasli biste u uzorcima iz Kalifornije, Australije, Sibira,
Antarktika ili sa Marsa. Ova pravilnost naziva se zakonom konstantnog sastava. To je bilo
istorijski jako vazno, jer je sugerisalo da se jedinjenja sastoje od specifi¢nih kombinacija atoma.

Jedinjenja se klasifikuju u organska i neorganska. Organska jedinjenja su molekularna
jedinjenja koja sadrZe element ugljenik i obi¢no i vodonik. Ona ukljucuju goriva kao §to su
metan i propan, i Secere, kao glukozu. Ova jedinjenja nazivaju se organskim, jer se nekada
vjerovalo da mogu biti formirana samo u Zivim organizmima. Danas se zna da je ta prepostavka
netacna.

Neorganska jedinjenja su sva ostala jedinjenja; ona ukljucuju vodu, kalcijum sulfat,
amonijak, hlorovodoni¢nu kiselinu i mnogo, mnogo drugih. Pored ovih, neka veoma
jednostavna ugljenikova jedinjenja, specijalno ugljen dioksid i karbonati, u koje spada i
krec¢njak (kalcijum karbonat), tretiraju se kao neorganska jedinjenja.

Elementi u jednom jedinjenju nisu samo prosto smijeSani. Njihovi atomi su u stvari
spojeni, vezani jedan za drugi na neki specifi¢an nacin. Npr., kada se zagrije (zapali) smjesa
vodonika i kiseonika, dolazi do eksplozije. Pri tome se oslobada mnogo toplote; umjesto dva
bezbojna gasa, dobijamo jasnu, bezbojnu tecnost, vodu. Atomi vodonika i kiseonika su
formirali hemijsku vezu i sada je svaki kiseonikov atom spojen je sa dva atoma vodonika. Kada
se sumpor zapali u vazduhu, sumpor i kiseonikovi atomi spoje se u sumpor dioksid. Cvrsti, Zuti
sumpor i bezmirisni gas kiseonik formiraju bezbojni, Stipajuci i otrovan gas.

Atomi jednog jedinjenja mogu se vezivati jedan s drugim u molekule, ili mogu biti
prisutni kao joni:

Molekul je odredena i zasebna elektricki neutralna grupa vezanih atoma.
Jon je pozitivno ili negativno naelektrisani atom ili vezana grupa atoma.

Jedinjenje klasifikujemo kao molekularno ako se sastoji od molekula, a kao jonsko ako se
sastoji od jona. Voda je primjer molekularnog , a natrijum hlorid jonskog jedinjenja. Osobine
jedinjenja su dobar vodi¢ za njihovu klasifikaciju. Sva jedinjenja koja su gasovi ili tecnosti na
sobnoj temperaturi, su molekularna. Cvrsta jedinjenja je teZe klasifikovati; dosta pouzdano
moZemo se orijentisati na osnovu toga Sto se jonska jedinjenja tope na visokim, a molekulska
jedinjenja obi¢no na niskim temperaturama.

Jedinjenja su specificne kombinacije elemenata. Klasifikuju se na molekulska i
jonska.
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1.9 MOLEKULARNA JEDINJENJA

Hemijska formula jedinjenja je iskaz o njegovom sastavu preko hemijskih simbola prisutnih
elemenata. Postoje razli¢iti tipovi hemijskih formula. Za molekularna jedinjenja uobicajeno je
dati formulu molekula, hemijsku formulu koja pokazuje koliko atoma svakog tipa elementa je
prisutno u molekulu. Npr., formula molekula vode je H,O: supskript 2 pokazuje da su u
molekulu prisutna dva atoma vodonika, a O, bez indeksa, da imamo samo jedan atom kiseonika.
Analogno, formula molekula metana je CHs — ona pokazuje da se svaki molekul sastoji od
jednog atoma ugljenika i Cetiri atoma vodonika. Formula molekula estrona, Zenskog polnog
hormona, je C;sH»05, §to znaci da se jedan molekul sastoji od 18 C atoma, 22 H atoma i dva O
atoma. Molekul muskog hormona, testosterona, razlikuje se za samo nekoliko atoma: formula
mu je C19H2802.

(a) (b)

SI. 1.20 (a) Prostorna reprezentacija molekula etanola, dobijena kompjuterskom grafikom. (b)

Molekul je jedan specificni aranZman vezanih atoma. Stoga, da bismo potpuno prikazali
strukturu molekula, moramo nactrati odgovarajuci dijagram. Slikoviti prikazi molekula, koji
najvjernije odraZavaju njegovu strukturu, dobijaju se koriS¢enjem kompjuterske grafike. Tako je
npr. na Sl. 1.20 prikazan prostorni model molekula etanola; atomi su predstavljeni razlicito
obojenim (MP: Na mojoj slici Cete teSko razlikovati boje.)1 sferama koje se medusobno
dodiruju. Medutim, na takvoj slici tesko je razlikovati (vidjeti) sve pojedine atome, a njih nije
lako crtati rukom. Mnogo jednostavnija reprezentacija, koja se moZe napisati za nekoliko
trenutaka, je strukturna formula, kao (1):

H (l)—H
H—C—C—H

H H
(1) Etanol, C;HsO

Ovdje su atomi predstavljeni svojim hemijskim simbolima, a crtice (linije) pokazuju koji atomi

' Od danas, 15.10.09, neke od ovakvih primjedaba nisu viSe aktuelne, jer je Raca, u neofekivanom i
neobjasnjivom napadu vrjednoce, skenirao slike iz knjige i njima zamijenio moje, rukom/olovkom crtane.
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su medusobno vezani. Strukturna formula daje malo informacija o trodimenzionalnom obliku
molekula, ali je kompaktna i veoma lako ju je napisati. Drugi prikaz molekula je pomocu
modela loptica i Stapica (SI. 1.21); tu se koriste obojene loptice koje predstavljaju atome i

Sl. 1.21 Model molekula napravljen pomocu loptica i Stapica.

Stapi¢i koji odgovaraju vezama. Ovaj model ima prednost da pokazuje uglove koje veze Cine
jedna sa drugom, ali on ne odraZava sasvim vjerno oblik molekula, jer veze u stvari ne izgledaju
kao Stapi¢i. Medutim, mi ¢emo obicno crtati modele kuglica i Stapi¢a, jer oni najjednostavnije
izrazavaju vazne aspekte strukture molekula (MP: To Atkins tako misli! Ne pada mi na pamet
da to ubuduce radim.)

H
oo A
(2) voda (H,O) (3) metan (CHy) (4) Ugljen dioksid (COy)

Ovdje su prikazani modeli molekul vode (2), metana (3) i ugljen dioksida (4). Kao $to
vidite na ovom dijagramu, molekuli imaju razli¢ite oblike. Svi molekuli date supstancije imaju
isti raspored atoma.

Formula molekula pokazuje sastav molekula preko broja atoma svakog prisutnog
elementa. Modeli molekula indiciraju oblik molekula, duzine veza i uglove koje veze Cine
jedna sa drugom.

1.10 JONSKA JEDINJENJA I JONI

Jonska jedinjenja sastoje se od pozitivno i negativno naelektrisanih jona koji se drze jedni uz
druge privla¢nom silom svojih razlicitih naelektrisanja. Primjer je natrijum hlorid, koji sadrzi
jon natrijuma (pozitivno naelektrisani atom natrijuma, oznacen sa Na") i hloridni jon (negativno
naelektrisani atom hlora, CI'). Svaki kristal jedinjenja je jedan uredeni aranZman velikog broja
alterniraju¢ih Na™ i CI jona (SI. 1.22). Kada uzmete malo soli, uzeli ste kristale od kojih se
svaki sastoji od ogromnog broja jona.
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Nat

]

Na

Sl. 1.22 Struktura kristala NaCl. Imajte na umu da su joni u stvarnosti mnogo vec¢i nego Sto bi se
zakljucilo na osnovu ove slike — oni se prakticno dodiruju. Kruzi¢i u stvari predstavljaju prije
poloZaje jezgara ovih jona, nego same jone.

Joni su ili pozitivno, ili negativno naelektrisani. Pozitivno naelektrisani jon naziva se
katjonom, a negativno naelektrisani jon anjonom. U natrijum hloridu, joni natrijuma su
katjoni, a joni hlora anjoni.

Nuklearni model atoma lako objasnjava postojanje monoatomskih jona. Kako atom
ima egzaktno jednak broj elektrona i protona, sam atom nema visak naelektrisanja i elektricki je
neutralan. Kada se odstrani jedan elektron, naelektrisanje preostalih elektrona ne kompenzuje
viSe pozitivno naelektrisanje jezgra. Kako elektron ima jednu jedinicu negativnog
naelektrisanja, odstranjivanje jednog elektrona iz neutralnog atoma ostavlja katjon sa jednom
jedinicom pozitivnog naelektrisanja. Npr., katjon natrijuma, Na®, ima jedini¢no pozitivno
naelektrisanje i predstavlja atom natrijuma koji je izgubio jedan elektron.

Svaki elektron koji je napustio atom, povecava ukupno pozitivno naelektrisanje atoma
za jednu jedinicu. Prema tome, kada atom kalcijuma izgubi dva elektrona, on postaje dvostruko
naelektrisani jon kalcijuma, Ca® (Citaj ,.kalcijum dva plus*). Kada atom aluminijuma izgubi tri
elektrona, postaje trostruko naelektrisani jon aluminijuma, AP,

Svaki elektron koji primi atom (MP: Imenica ,,atom* je u nominativu, a ,.elektron” u
akuzativu — dakle atom je primalac elektrona, a ne obrnuto!), pove¢ava negativno naelektrisanje
atoma za jednu jedinicu. Tako, kada atom hlora dobije jedan elektron, postaje jednostruko
naelektrisani jon hlora, CI'. Kada atom kiseonika dobije dva elektrona, postaje dvostruko
naelektrisani jon kiseonika, O*. Kada atom azota primi tri elektrona, postaje trostruko
naelektrisani jon azota, N**,

Periodni sistem pomaZze nam i da ustanovimo kakvo naelektrisanje se ocekuje kod
pojedinih katjona. Za elemente prve i druge grupe, naelektrisanje jona koje elementi mogu
formirati jednako je rednom broju grupe. Prema tome, cezijum iz prve grupe formira jon Cs™;
barijum, iz druge grupe, ima jon Ba*. Katjoni formirani od nekih elemenata nabrojani su u
Tabeli 1.24. Ova slika pokazuje takode da atomi prelaznih metala i nekoh teZih metala iz grupa
13 i1 14 mogu formirati katjone sa razli¢itim naelektrisanjima. Atom gvozda, npr., moZe izgubiti

elektron (Cu") ili dva elektrona (Cu®*).
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Sl. 1.24. Tipi¢ni katjoni

Dok atomi metalnih elemenata tipicno gube elektrone i formiraju katjone, atomi
nemetala po pravilu dobijaju elektrone, pri ¢emu nastaju anjoni. Neki od anjona dati su na Sl.
1.27. Uocite jos jedan koristan aspekt periodnog sistema: elementi sa desne strane periodnog
sistema formiraju anjone sa naelektrisanjem jednakim broju grupe minus 18. Tako kiseonik iz
grupe 16 ima oksidni jon, 0%, s naelektrisanjme 16 - 18 = 2. Fosfor, iz grupe 15, gradi fosfidni
jon, P3', s naelektrisanjem 15 - 18 =-3.

18

14 15 16 17

N3" 02—

P3| s

SI. 1.27. Tipi¢ni jednoatomski anjoni

Mnogi joni su viSeatomski, Sto znaci da se sastoje od nekoliko medusobno vezanih
atoma i da imaju ukupno (MP: nenulto) pozitivno ili negativno naelektrisanje. Primjer takvog
katjona je jon amonijaka, NH;". Amonijum jon sastoji se od jednog atoma azota vezanog sa
Cetiri vodonikova atoma. Jedan N atom i Cetiri H atoma normalno imaju 7 + 4 = 11 elektrona.
Medutim, amonijum jon ima ih samo 10, tako da je to katjon sa jedini¢nim pozitivhim
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naelektrisanjem.

Vecina uobicajenih viSeatomskih anjona su oksoanjoni, viseatomski anjoni koji sadrze
kiseonik. Medu ostalim, u njih spadaju karbonat (CO32'), nitrat (NOj3’), fosfat (PO43') 1 sulfat
(SO4™). Karbonatni jon, npr., ima tri atoma kiseonika vezana za jedan atom ugljenika, i dva
dodatna elektrona. Sli¢no, fosfatni jon sastoji se od Cetiri atoma kiseonika vezana za fosforni
atom, sa tri dodatna elektrona.

Jonska jedinjenja ne sastoje se od individualnih molekula. Umjesto toga, kristali jonskih
jedinjenja (kao npr. kristal kuhinjske soli) sadrZe proizvoljno veliki broj jona svake vrste (MP:
Ne bas svake, nego onih koje ulaze u sastav jonskog jedinjenja.) Stoga se formule jonskih
jedinjenja izraZavaju na drugaciji nac¢in (MP: nego kod molekulskih jedinjenja). Kako je odnos
(koli¢nik) broja katjona i anjona isti, bez obzira na veli¢inu kristala, on se koristi kao formula
jedinjenja. Ovaj odnos dat je hemijskom formulom koja pokazuje relativne brojeve svake vrste
jona, pri cemu se koriste najmanji moguci cijeli brojevi. U natrijum hloridu, npr., imamo jedan
jon Na" na svaki CI, tako da je formula NaCl, bez obzira na veli¢inu kristala. U natrijum
karbonatu postoje dva jona Na* na svaki karbonatni jon (COs>), pa je formula Na,COs. Kada
treba dodati supskript na viSeatomski jon, jon se piSe u zagradi, kao npr. (NH4),SO4, gdje
(NHy), znaci da u amonijum sulfatu imamo dva NH," jona na svaki jon SO42'. Kao $to vidimo
iz ovih primjera, pri pisanju formula jedinjenja izostavljamo naelektrisanje jona. U svim
slu¢ajevima joni se kombinuju tako da je se pozitivna i negativna naelektrisanja medusobno
poniStavaju: sva jedinjenja su u cjelini elektricki neutralna.

Grupa jona s istim brojem atoma kao u formuli jonskog jedinjenja naziva se jedinicom
formule [MP: Ovaj termin (engleski ,,formula unit™) mi je neprikladan, ili bar neprevodljiv;
logicnije bi mi bilo ,,jedinica jonskog jedinjenja®, ili, doslovce, formulna (formulska) jedinica.
Ovo je, naravno, lo§ srpskohrvatski, ali ima smisla.] Jedinica formule jonskog jedinjenja je
najmanja jedinica tog jedinjenja (MP: Eto, vidite!): ona je ekvivalent ,,molekula® jedinjenja.
Npr., jedinica formule natrijum hlorida, NaCl, sastoji se od jednog jona Na* i jednog CI  jona;
jedinica formule amonijum sulfata, (NH4),SOy, sastoji se od dva NH," jona i jednog jona SO42'.

Hemijska formula jonskih jedinjenja pokazuje odnose brojeva svih elemenata
prisutnih u jedinjenju, izrazene u vidu najmanjih cijelih brojeva. Formulska jedinica
(MP: Izvinjavam se vama koji ste zavr$ili gimnaziju druStvenog smjera.) jonskog jedinjenja je
skup jona s istim brojevima svake jonske vrste kao u formuli jedinjenja.

SMJESE

Vidjeli smo da se Ciste supstancije mogu klasifikovati ili kao elementi, ili kao jedinjenja.
Medutim, vecina materijala nisu ni jedinstveni (MP: Cisti) elementi, ni jedinstvena jedinjenja,
odnosno, nisu Ciste supstancije; oni su smjese (MP: Ili ,,smese, kako ¢ete govoriti na sljede¢im
kursevima) tih jednostavnijih supstancija, s jednom supstancijom pomijeSanom sa drugima.
Primjeri smjesa su vazduh (koji se sastoji od azota, kiseonika i malih koli¢ina drugih gasova),
morska voda (voda, koja sadrZi rastvorene druge supstancije, specijalno natrijum hlorid) i neke
vrste (MP: Sta ée im ovo, ,neke vrste“?) mesinga (bakar i cink). Ljudi i biljke su jako
kompleksne, visoko organizovane smjese uglavnom organskih jedinjenja.

Jedinjenja imaju fiksirani sastav, dok smjese mogu imati bilo kakav sastav. U jedinjenju
voda, uvijek imamo dva atoma vodonika na jedan atom kiseonika, ali Secer i pjesak, npr., mogu
se mijeSati u bilo kojoj proporciji. Kako su komponente smjese samo izmijeSane jedna sa
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drugom, a ne vezane hemijskim vezama, one u smjesi zadrzavaju svoje (MP: individualne)
osobine. Nasuprot tome, jedinjenje moZe imati sasvim razlicite osobine od elemenata iz kojih je
izgradeno. Voda nema nikakve sli¢nosti sa gasovima vodonikom i kiseonikom od kojih je
formirana, a vodonik i kiseonik se ne mogu lako izdvojiti iz vode. Nasuprot tome, smjesa Secera
i pjeska je istovremeno slatka (od Secera) i pjeskovita (od pjeska). Kada je izmijeSamo sa
vodom, Secer se rastvara, ali pjesak ne, Sto omogucava da ih lako razdvojimo. Razlike izmjedu
jedinjenja i smjesa sumirane su u Tab. 1.3.

Tab. 1.3 Razlike izmedu snjesa i jedinjenja

Smjese Jedinjenja

Komponente se mogu razdvojiti koriS¢enjem | Komponente se ne mogu razdvojiti fizickim
fiziCkih tehnika tehnikama

Sastav je varijabilan Sastav je fiksiran

Osobine su povezane s osobinama komponenti Osobine su razli¢ite od osobina komponenti

1.11 TIPOVI SMJESA

Razli¢ite komponente nekih smjesa moZemo identifikovati okom ili mikroskopom. Takav
konglomerat razliCitih supstancija naziva se heterogenom smjesom. Mnoge od stijena su
heterogene smjese, kao $to su i Secer i pjesak, bez obzira kako temeljito su njihove komponente
izmijeSane. Mlijeko, koje li¢i na d&istu supstanciju, u stvari je heterogene smjesa; pod
mikroskopom moZemo vidjeti individualne kuglice mlije¢ne masnoce.

U nekim smjesama ne moZemo razlikovati komponente ¢ak ni pomocu veoma mo¢nih
mikroskopa; molekuli i joni komponenata su tako dobro izmijesani da je sastav skroz isti, bez
obzira na to koliko je velik ili mali uzorak. Takve smjese nazivaju se homogenim smjesama.
Homogenu smjesu ne moZzemo pomoc¢u mikroskopa razlikovati od jedinjenja. Npr., sirup je
homogena smjesa Secera i vode. Molekuli Secera su razdvojeni, ali tako dobro izmjeSani s
vodom, da se pod mikroskopom ne moZe uociti nijedna oblast u kojoj bi molekuli Secera bili
izdvojeni od vode.

Homogene smjese nazivaju se rastvorima. Pivo je rastvor koji se sastoji uglavnom od
vode, zajedno sa alkoholom, ekstraktima biljki i razli¢itim aditivima. Morska voda je rastvor
soli (natrijum hlorida) i mnogih drugih supstancija (MP: Ali ne, npr, konzervi ili cipela) u vodi.
Komponenta rastvora prisutna u najvec¢oj koli¢ini (u ovom primjeru, voda) naziva se
rastvarafem, a rastvorene supstancije su rastvorci (MP: A S§ta je rastvarac, a Sta rastvorak u
votki?). Kada u svakodnevnom Zivotu koristimo izraz ,rastvaranje*, mislimo na pravljenje
rastvora.

Cvrste supstancije normalo rastvaramo mijesajuéi ili muckajuéi ih u vodi, kao npr. Seéer
u Soljici kafe. Suprotan proces u odnosu na rastvaranje je izdvajanje jedne supstancije iz
rastvora. Ovaj proces naziva se Kristalizacijom, ako se rastvorak polako izdvaja iz rastvora u
obliku kristala. Npr., kristali soli ostaju kada voda ispari duz obale Velikog slanog jezera u Juti
(MP: Sretan put onima koji hoée da ovo provjere!). U procesu precipitacije rastvorak se
izdvaja iz rastvora u obliku finog praha, koji se naziva precipitat. Precipitacija je obi¢no skoro
trenutna.

Pi¢a i morska voda su primjeri vodenih rastvora, rastvora u kojima je rastvara¢ voda.
Vodeni rastvori su veoma uobicajeni u svakodnevnom Zivotu i u hemijskim laboratorijama.; iz
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tog razloga, vecina rastvora u ovoj knjizi bice vodeni (MP: Moracete, dakle, permanentno da
susite stranice). Nevodeni rastvori su rastvori u kojim rastvara¢ nije voda (MP: Jako
inteligentno!). Iako su manje Cesti od vodenih, oni imaju vaZzne primjene. U ,,suvom ¢iS¢enju‘,
maziva i prljavstina se rastvaraju u tetrahloreatanu, C,Cly, jedinjenju ugljenika i hlora. Postoje i
évrsti rastvori, u kojima je rastvara¢ ¢vrsta supstancija [MP: Time se bavi va$ (trenutni)
dekan]. Primjer je jedna vrsta mesinga, koji je rastvor bakra u cinku. Atmosfera se moze
smatrati dZinovskim gasnim rastvorom (MP: ostalih) gasova u azotu.

NOMENKLATURA JEDINJENJA

Mislim da ne bi bilo fer da vam ja pricam o tome. To ¢e uraditi moja koleginica prof. Katarina
Andelkovi¢ na kursu Neorganske hemije. Ona to (kao i skoro sve stvari iz hemije) zna mnogo
bolje od mene. Ne treba da vas ¢udi. Jedna od definicija fizikohemicara je: ,,Zna hemiju kao
fizi¢ar, a fiziku kao hemicar®.
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7. UNUTAR ATOMA

No¢no nebo obic¢no je puno boja (MP: How very romantic!). Na Zemlji, njihov izvor mogu biti
sprave za izvodenje vatrometa (MP: How exciting!). Visoko iznad nas, boje poticu od zvijezda,
meduzvjezdanih gasova ili rijetkih supernovih. Sve te boje imaju isto porijeklo: one poti¢u od
energetski pobudenih (ekscitovaih) atoma (MP: How prosaic!) Atomi se pobuduju do visokih
energija u plamenicima i na jo§ mnogo toplijim povs§inama zvijezda; oni nakon toga odbacuju
viSak energije u obliku svjetla razli¢itih boja. Boja koju emituje jedan atom zavisi od toga kako
su elektroni rasporedeni u njemu. Tako moZemo odrediti unutra$nju strukturu atoma
analiziraju¢i boje koje on emituje. Poznavanje te strukture je klju¢ za razumijevanje periodnog
sistema, osobina elemenata, predvidanje koja jedinjenja oni mogu da formiraju, oblika molekula
—1 ¢ak boja vatrometa i zvijezda.

U poglavlju 1.3 naucdili smo nesto o nuklearnom atomu. Vidjeli smo da se atom s
atomskim brojem Z sastoji od centralnog, si¢usnog, masivnog, pozitivno naelektrisanog jezgra
okruZenog sa Z elektrona. Pod elektronskom strukturom atoma podrazumijevamo to kako su
elektroni rasporedeni oko njegovog jezgra. Kada je Rutherford uveo pojam nukleranog atoma,
on je ocekivao da ¢e za opisivanje elektronske strukture biti moguce koristiti klasiénu
mehaniku, zakone kretanja koje je uveo Newton (Njutn) u sedamnaestom vijeku. Medutim,
ubrzo je postalo jasno da klasi¢na mehanika daje pogresne informacije kada se primijeni na
elektrone u atomu. Novi zakoni, poznati pod imenom kvantna mehanika, uvedeni su
pocetkom dvadesetog vijeka. Njihovo uvodenje izazvalo je zemljotres koji je uzdrmao nauku do
njenih temelja. Mi ¢emo upoznati nesto od tog zemljotresa u ovom poglavlju (MP: Take care!).

POSMATRANJE ATOMA

Laboratorijska verzija gledanja vatrometa naziva se spektroskopijom, analizom svjetlosti koju
emituje ili apsorbuje supstancija.

7.1 KARAKTERISTIKE SVJETLOSTI

Instrument koj se koristi u spektroskopiji naziva se spektrometrom. Spektrometri se baziraju
na ¢injenici da atomi emituju svjetlost razlicitih boja kada se njihova jedinjenja zagriju (zapale)
ili izloze dejstvu elektricnog praznjenja. Svjetlost koju emituje uzorak redukuje se prvo u
spektrometru prolaskom kroz jedan razrez u uzan snop (SI. 7.2). Ovaj snop se tada razlaze u

434.1nm
410.1 nm | 486.1 nm 656.3 nm

400 750 nm
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SI. 7.2. Spektrometar
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razlic¢ite boje pomocu uredaja kao Sto je npr. prizma. Na kraju, odvojene boje snimaju se
fotografski (MP: Ili na neki drugi nacin). Fotografska slika prikazuje razrez, kroz koji je prosla
svjetlost, u svakoj od boja koje emituje atom (MP: Ako bi fotografija bila u boji, $to po pravilu
nije. U stvari, razli¢itim bojama odgovara razli¢iti poloZaj linije na fotografskoj ploci.); drugim
rije¢ima, razliite boje snimljene su kao spektralne linije. Ovaj set linija, spektar, jedinstven
(specifi¢an) je za atom svakog elementa i predstavlja ,,otiske prstiju” elementa. Astronomi
koriste te otiske prstiju za identifikaciju elemenata prisutnih u razli¢itim zvijezdama.

Da bismo mogli interpretirati rezultate spektroskopije, treba da poznajemo osobine
svjetlosti. Svjetlost je elektromagnetna radijacija, talas elektricnog i magnetnog polja. Sve
elektromagnetne radijacije putuju kroz prazan prostor (vakuum) brzinom od 3,00.10%ns™. Ova
brzina oznacava se sa c¢. (MP: Kroz druge sredine svjetlost putuje sporije; u specijalno ,,opticki
gustim* sredinama ona se moZe usporiti tako da se ne krece brze od kornjace. Treba, medutim,
da imate ispravnu predstavu o stanju stvari: svjetlost ne pravi bitnu razliku izmedu vakuuma i
vazduha, a pogotovo meduzvjezdanog prostora. U sve ove tri sredine njena brzina je praktiéno
ista, dakle ¢ = 3,00.108ms'1).

Elektri¢no polje ,,gura“ naelektrisane Cestice kao Sto su elektroni. Ako bismo mogli da
registrujemo elektri¢no polje svjetlosti koja prolazi pored nas, naSli bismo da se ono pomjera
prvo u jednom pravcu (MP: Ustvari smjeru; u kolokvijalnom engleskom se i za pravac i smjer
koristi ista rije¢ ,,direction®), pa u drugom, i tako naizmjeni¢no (SI. 7.3). Dakle, polje osciluje
po pravcu i jacini. Broj ciklusa — kompletnih ponavljanja pravca kretanja — u sekundi naziva se
frekvencijom, v, radijacije. Jedinica frekvencije je herc (Hz), koji se definiSe kao jedan ciklus
po sekundi: 1 Hz = 1 s”. Frekvencija elektromagnetnih radijacija koju vidimo (MP: Dakle,
o¢ima.) kao svjetlost, bliska je 5.10" Hz, tako da se elektriéno polje mijenja vide od hiljadu
triliona (10"°) puta u sekundi kada prolazi pored nas.

Frekvencija odreduje boju svjetlosti (vidi Tab. 7.1). Nase oko detektuje razlicite boje, jer
ono na razlicite naCine reaguje na svjetlost razlicitih frekvencija. Kada elektricno polje osciluje
sa npr. 6,4.10" Hz, vidimo plavu svjetlost. Svjetlost saobracajnih signala mijenja frekvenciju od
oko 5,7.1014 Hz preko 5,2.1014 Hz do 4,3.1014 Hz kada se mijenja od zelene, preko zute, do
crvene.

¥ Wavelength A
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Trenutni snimak jednog talasa elektromagnetne radijacije koja se prostire kroz prostor,
izgledao bi kao na SI. 7.4. Ovaj talas okarakterisan je svojom talasnom duZinom, A,
rastojanjem od pika do pika. Talasna duzina vidljive svjetlosti je oko 500 nm, pri cemu je 1 nm
= 10" m. Tako je 500 nm samo jedna polovina hiljaditog dijela milimetra, to je mnogo vece od
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dimenzija atoma, koje su tipi¢no oko 0.2 nm.

S1.7.5

Sl. 7.6 Najvecu talasnu duZinu ima crvena svjetlost (deblja linija) a najmanju plava svjetlost
(isprekidana linija). Zelena svjetlost ima talasnu duZinu izmedu ove dvije vrijednosti (tanka
linija)

Svjetlosni talas sa Sl. 7.4 juri kroz prostor brzinom c. U svakoj datoj tacki ovo kretanje
rezultuje oscilacijama polja (SI. 7.5). Ako je talasna duZina svjetlosti veoma mala, tu tacku
prolazi jako mnogo oscilacija u sekundi. Ako je talasna duZina velika, svjetlost se prostire istom
brzinom c¢, ali se u posmatranoj tacki registruje mnogo manje oscilacija u sekundi. Dakle, mala
talasna duZina odgovara velikoj frekvenciji, a velika talasna duZina maloj frekvenciji.
Kvantitativna relacija je

Av =c. (1)
Npr. talasna duZina plave svjetlosti je

2_5_ 3,00-10%cm - s~

-7
T =4,7-10""m,
14 6,4-10"s

ili oko 470 nm. Plava svjetlost, koja ima relativno veliku frekvenciju, ima manju talasnu duzinu
od niskofrekventne crvene svjetlosti (700 nm). Svjetlost iz tri lampe semafora mijenja talasnu
duzinu od 530, preko 580, do 700 nm kada se boja promijeni od zelene, preko Zute do crvene.
Nase oko detektuje elektromagnetne radijacije u opsegu od 700 nm (crvena svjetlost) do
400 nm (ljubiCasta svjetlost). Radijacija u toj oblasti naziva se vidljivom svjetloséu. Bijela
svjetlost, kakva je npr. Sunceva svjetlost, predstavlja smjesu svih frekvencija vidljive svjetlosti.
Elektromagnetna radijacija moZe ukljucivati svjetlost u oblasti talasnih duZina od mnogo manjih
od pikometra do nekoliko kilometara (S1. 7.7). Ultravioletna radijacija je radijacija vece
frekvencije nego Sto je ima vidljiva svjetlost; njena talasna duZina je manja od oko 400 nm. Ova
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Sl. 7.7 Shematski prikaz spektra elektromagnetskog zrac¢enja

Stetna radijacija uzrokuje suncane opekotine i preplanulost. Njen dolazak na Zemlju u velikoj
mjeri sprijeCava ozonski sloj (MP: Dok ga jo§ ima!). Infracrvena radijacija, zracenje koje
osjecamo kao toplotu, ima frekvenciju manju od crvene svjetlosti; njena talasna duZina veca je
od 800 nm. Mikrotalasi, koji se koriste u radarima i mikrotalasnim pe¢ima, imaju talasne
duZine u oblasti milimetara i centimetara.

Boja svjetlosti zavisi od njene frekvencije i talasne duzine; dugotalasna radijacija
ima manju (! MP: U knjizi je pogresno napisano ,,vecu*.) frekvenciju nego kratkotalasna.

7.2. KVANTI I FOTONI

Prema klasi¢noj mehanici, jedan objekt moZe imati bilo koju ukupnu energiju — veliku,
malu ili bilo koju intermedijarnu. Npr., izgleda kao da klatno usljed trenja kontinuirano gubi
energiju, a takode izgleda da mu mozemo dodati bilo koju energiju kako ga ¢usnemo. Medutim,
vrlo precizni eksperimenti pokazali su da klasi¢na mehanika nije u pravu: objekti mogu primati
energiju samo u diskretnim iznosima, kvantima [MP: Nema tako prezicnog instrumenta (i
nikad ga nece biti) kojim bi se mogla mjeriti kvantiranost energiija spomenutog klatna.]
KaZemo da je energija jednog objekta kvantirana, ili ogranicena na niz diskretnih vrijednosti
(MP: Ne bih da vas zbunjujem, ali ipak: smisao recenog je da energija moZe biti kvantirana, a ne
da mora biti takva. Energija slobodnog jona vodonika, H", npr. nije kvantirana.) Kvantizacija je
sli¢na sipanju vode u posudu. Izgleda kao da je voda kontinuirani fluid, i izgleda kao da
moZemo nasuti bilo koji iznos. Medutim, najmanja koli¢ina vode koju moZemo usuti je jedan
molekul H,O. Klasi¢na mehanika daje odli¢no slaganje teorije s opaZanjima kada se radi o
velikim objektima kao Sto su lopte za bejzbol, gradevine, avioni ili planete. Medutim, samo
kvantna mehanika moZe opisati ponaSanje objekata malih kao $to su elektroni.

Svjetlosni zrak predstavlja struju energije koju emituje izvor. Prema kvantnoj mehanici,
moZemo smatrati da je ovaj zrak obrazovan od diskretnih paketa elektromagnetne energije. Ovi
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paketi nazivaju se fotonima. Sto je intenzivnija svjetlost, to veéi broj fotona prolazi datu tacku.
Slab (mutan, blijed) izvor svjetlosti emituje relativno malo fotona; jarki izvor svjetlosti emituje
gust snop fotona. Kada se sun¢amo, moZemo osjetiti energiju fotona infracrvene radijacije koja
potice od Sunca.

Eksperimenti su pokazali [MP: Malo eksperimenti, vise (teoreti¢ar) Max Planck.] da je
energija fotona proporcionalna frekvenciji radijacije. Tako fotoni ultravioletne radijacije imaju
vecu energiju i time su Stetniji (razorniji) od fotona vidljive svjetlosti. PiSemo
E=hv, 2
pri ¢emu je 4 Plankova konstanta
h=6,63-107"7]-s.

Npr., u plavoj svjetlosti frekvencije 6,4.10'*Hz, svaki foton ima energiju
E=(6,63-107"J-5)-(64-10"Kz)=4,2-10"J .

Da bismo izveli tu vrijednost, koristili smo da je 1 Hz =1 s, tako da je

(J-s)-Hz=(J-s5)-s"'=J.

Tabela 7.1 Boja, frekvencija i talasna duZina elektromagnetskih radijacija

Tip radijacija Frekvencija, Talasna duZina, Energija po fotonu,
10"Hz nm (2 znacajne cifre) 107

X-zraci 1 y-zraci >10° <3 >10°

ultravioletna 8,6 350 5.7

vidljiva svjetlost

ljubicasta 7,1 420 4,7
plava 6.4 470 4,2
zelena 5,7 530 3.8
Zuta 5,2 580 34
narandZansta 4.8 620 33
crvena 4,3 700 2,8
infracrvena 3,0 1000 2,0
mikrotalasi i <107 >10° <10

radiotalasi
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Zrak crvene svjetlosti sastoji se takode od struje fotona, od kojih svaki nosi manje energije
(2,8.10"°J). Mi vidimo razligite boje zato Sto fotoni razlicite energije izazivaju razlicite efekte u
nasSim ocima. Energije fotona svjetlosti razli¢itih boja ukljucene su u Tab. 7.1. Ultravioletno
svjetlo je Stetno jer njegovi fotoni imaju dovoljno energije da pokidaju hemijske veze kada
pogode materiju. Fotoni X-zraka su jo$ vece energije, Sto je razlog za poseban oprez kada se
radi s njima.

Tipi¢na lampa emituje ogroman broj fotona. Npr., pretpostavimo da lampa emituje 25 J
zute (580 nm) svjetlosti u 1 s (MP: To je lampica od 25W.). Energija jednog fotona Zute
svjetlosti je 3,4.10™°J, tako da je broj fotona koji daju energiju od 25 J jednak

broj fotona = (ukupna energija)/(energija jednog fotona) = (25 J)/(3,4.10"°7) = 7,4.10"°

Drugim rije¢ima, kada uklju¢imo elektri¢nu lampu, ona proizvodi 10%° fotona Zute svjetlosti u
sekundi (MP: Mozda niste znali da je ljudsko oko nevjerovatno osjetljiv instrument: ono moze
da registruje ve¢ desetak fotona. Naravno, pri takvoj svjetlosti teSko biste mogli da citate —
uporedite to sa brojem fotona koje emituje pomenuta lampica.)

Moze se smatrati da se svjetlost sastoji od diskretnih paketa energije, koji se
nazivaju fotonima. Energija fotona direktno je proporcionalna frekvenciji radijacije.

7.3 ATOMSKI SPEKTRI I ENERGETSKI NIVOI

Pogledajmo sada kako nam ove ideje pomaZzu da interpretiramo atomske spektre. Kada
elektri¢na struja prolazi kroz vodonikov gas na niskom pritisku, emituju se svjetlosni zraci
velikog broja razlicitih frekvencija. Struja, koja predstavlja bujicu elektrona, kida molekule H; i
pobuduje do viSih energija tako nastale atome vodonika. Ovi atomi odbacuju viSak svoje
energije emitujuci elektromagnetne radijacije; nakon toga, oni se opet mogu kombinovati u
molekule H,. Vidljiva oblast spektra vodonikovog atoma sastoji se od Cetiri linije. Najsvjetlija
(pri 656 nm) je crvena, i ekscitovani atomi u gasu sijaju tim crvenim svjetlom. Energetski bogati
atomi vodonika emituju i ultravioletno i infracrveno zraCenje, koja se mogu registrovati
elektronski ili fotografski.
Spektar vodonikovog atoma je iznenadujuci (SI. 7.9): on se sastoji od serije diskretnih

Balmer Lyman series
series
¢ maoa © ©
T OOt = TR
v ) OO v [} = l\
o o << Wavelength (nm) - - o

Infrared Visible Ultraviolet

SI. 7.9 Spektar vodonikovog atoma. Spektralne linije svrstane su u razliite grupe, koje se
nazivaju serijama. Dvije od njih oznaCene su svojim istorijskim imenima.

linija. Kako atom moZe emitovati samo odredene frekvencije radijacije, a ne sve moguce
frekvencije? Odgovor mora biti da on moZe izgubiti energiju samo u odredenim diskretnim
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iznosima. To dalje sugerise da elektroni u atomu mogu da postoje samo u nizu diskretnih stanja,
koja se nazivaju energetski nivoi. Kada elektron vrsi prelaz, on prelazi sa jednog od tih
energetskih nivoa na drugi, a razliku energije, AE, odnosi foton. Kako je energija fotona hv, gdje
je h Plankova konstanta, a v frekvencija radijacije kojoj foton doprinosi, slijedi da je

AE =hv. 3)
Ova relacija naziva se Borovim uslovom frekvencije. Svaka spektralna linija nastaje jednim

ovakvim specificnim prelazom. Kako se javljaju samo odredene energetske razlike, samo
odredene frekvencije su prisutne u spektru. Ove frekvencije date su sa

v="o. @

Analizom spektra moZemo napraviti sliku ljestvice energetskih nivoa u atomu (SI. 7.11).
Slika je prili¢no neobicna, jer stepenice postaju sve niZe Sto se vise penjemo!

Spectrum

/|
A/

Transitions

4

Energy ——>

Frequency

Sl. 7.11 Spektar atoma vodonika (reprodukovan na desnoj stani slike) govori nam o rasporedu
energetskih nivoa atoma, jer je frekvencija emitovane radijacije proporcionalna razlici izmedu
dva nivoa ukljuCena u prelaz. Nula na energetskoj skali odgovara potpuno razdvojeninim
protonu i elektronu. Brojevi na desnoj strani obiljezavaju energetske nivoe: oni su primjeri
kvantnih brojeva (vidi paragraf 7.6).

Opazanje diskretnih spektralnih linija sugeriSe da elektroni u atomu mogu imati
samo odredene energije. Prelazi izmedu ovih energetskih nivoa generiSu fotone u
saglasnosti sa Borovim uslovom frekvencije.

7.4 TALASNE OSOBINE ELEKTRONA

Sljede¢i korak sastoji se u objaSnjenju ljestvice energetskih nivoa pomocu spektroskopije.
Proizilazi da elektroni u atomu mogu imati samo odredene, diskretne energije. MoZemo se
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sjetiti zvona, koje emituje samo specificne frekvencije zvuka kada ga udarimo, ili Zice violine.
Kao Zica fiksirane duZzine vezana za violinu, vezani elektron je ograni¢en unutar atoma. Moze li
ta ogranicenost nekako da se dovede u vezu sa samo odredenim energijama, slicno notama
violine? (MP: Ovo ni pas s maslom ne bi pojeo! Preveo sam sve doslovce, jer tu ne vrijedi vrSiti
kozmeticke korekcije. Ne znam samo zaSto su se okomili ba$ na violinu, pa ona je primjer
muzickog instrumenta kojim moZemo proizvesti bilo koji ton. Oni o€ito misle na violinistu koji
lijevu ruku drZi u dZepu.)

Prema kvantnoj mehanici, elektron se ponasa kao talas, jednako kao i Cestica, i moze
imati samo odredene energije unutar atoma, bas kao $to nategnuta Zica violine moZe proizvoditi
samo odredene talasne duzine. Drugim rijeCima imamo paradoks: Cestica, elektron, moZe se
ponasati i kao talas. Vidjeli smo da se zraci svjetlosti, koji se klasi¢no tretiraju kao talasi, mogu
zamisliti i kao snopovi fotona. Isti talasno-Cesti¢ni dualizam, ili kombinovani talasni i Cesticni
karakter svjetlosti, moZe se primijeniti i na elektrone.

1924. godine francuski nauc¢nik Louis de Broglie (Luj de Brolji) sugerisao je da sva
materija — ne samo elektroni — ima talasne osobine. De Broljijeva relacija kaZze da je talasna
duZina, A, Cestice povezana s njenom masom (1) i brzinom (v) relacijom

A=—0mo. S)

Prema toj formuli teSka Cestica koja se brzo kre¢e ima malu talasnu duZinu, a spora Cestica male
mase relativno veliku talasnu duZinu. Elektron koji se krece brzinom 1 ms"' ima talasnu duZinu
od 700 m: kada se, medutim, kre¢e velikom brzinom, kao u atomu, njegova talasna duZina
postaje uporediva s precnikom atoma, oko 10" m.

Jedan od prvih eksperimenata koji su potvrdili talasni karakter elektrona izveli su
americki naucnici Clinton Davisson (Klinton Devison) i Lester Germer (Lester Permer) 1927.
Oni su znali da kada svjetlosni talasi prolaze kroz reSetku s rastojanjima uporedivim s talasnom
duzinom svjetlosti 0 kojoj se radi, nastaju karaktericne interferencione Sare. Davisson i
Germer su pokazali da i elektroni koje reflektuje kristal daju interferencione mustre na
fotografskoj ploci. U tom slucaju, niz atoma kristala djeluje kao resetka. Davisson i Germer su
takode ustanovili da difrakcione Sare koje prave elektroni potpuno odgovaraju talasnoj duZini
datoj de Broljijevom relacijom.

Elektroni imaju i talasne i Cesti¢ne osobine; njihove talasne osobine moraju se uzeti
u obzira kada se opisuje struktura atoma.

MODELI ATOMA

Na§ zadatak je da kombinujemo talasne osobine elektrona sa nukleranim modelom atoma, u
nadi da ¢emo objasniti ljestvicu energetskih nivoa vodonikovog atoma (MP: indirektno)
opaZzenu eksperimentalno. Savremeni model vodonikovog atoma kombinuje sve te osobine.
PredloZio ga je austrijski nauénik Erwin Schodinger (Ervin Sredinger), koji je uveo jednacinu
koja opisuje elektrone jezikom kvantne mehanike.

7.5 ATOMSKE ORBITALE

U klasi¢noj mehanici govorimo o putanji Cestice, analognoj orbiti planete oko Sunca. Medutim,
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zbog talasnih osobina elektrona, ne moZemo garantovati da ¢e on biti naden u odredenoj tacki
unutar atoma. Umjesto toga, Sredingerova jedna¢ina nam omoguéava da izradunamo
vjerovamocu nalazenja elektrona u odredenoj tacki prostora [MP: Jako mi je Zao, ali ovo nije
tacno! Vjerovatnoca nalazenja elektrona u bilo kojoj facki prostora jednaka je nuli. MoZemo
govoriti samo o gustini vjerovatnoce u odredenoj tacki, ili o vjerovatno¢i nalaZzenja u odredenoj
konacnoj zapremini (ma kako maloj, samo ne beskonacno maloj, kakva je, po definiciji,
zapremina tacke). Peter to dobro zna, ali za Lorettu ne garantujem!]. Oblast prostora u kojoj ¢e
se elektron najvjerovatnije naci naziva se atomskom orbitalom (MP: UZas!!! Mislio sam da se
ovakva definicija orbitale moZe na¢i samo u naSim srednjoskolskim udZbenicima. Oblast
prostora je npr. amfiteatar, a orbitala je jednoelektronska talasna funkcija.) Da bi se
vizualizovala atomska orbitala, moZemo zamisliti jedan oblak koji okruZuje jezgro, pri ¢emu
gustina oblaka predstavlja vjerovatno¢u (MP: gustinu vjerovatnoce! Pa kako im nije palo u o¢i
da ,,gustina oblaka® moZe biti povezana samo sa ,,gustinom vjerovatnoc¢e“?) da se elektron tu
nade. Gusce oblasti oblaka predstavljaju mjesta na kojima je vjerovatnije da se se elektron naci.
Svaka atomska orbitala odgovara jednom energetskom nivou elektrona. Sto je visa
energija, orbitala je veca (MP: Ja bih ,,ve¢a* stavio pod znake navoda, jer nije lako definisati
veliCinu orbitale. I oni ¢e o tome kasnije.), tako da se atom S§iri kada mu se elektroni ekscituju u
viSe nivoe. Kada se vodonikov atom ekscituje, oblik i prostiranje orbitale mijenjaju se u one
koji odgovaraju vi$oj energiji. Kada se elektron vrati na niZi energetski nivo, on otpusta energiju
u vidu elektromagnetne radijacije koja se javlja kao jedna linija u spektru vodonika. Poc¢inje da
nam postaje jasno da su boje vatrometa i zvijezda prouzrokovane kolapsom elektronskih oblaka
od oblika koji odgovaraju viSoj energiji, ka onima niZe energije. Razli€itost frekvencija
emitovane svjetlosti pokazuje da se prelazi vrse izmedu niza razli¢itih energetskih nivoa.

Electron Probability
cloud

Sl. 7.14 Trodimenzionalni elektronski oblak koji odgovara jednom elektronu u 1s orbitali
vodonika. Intenzitet osjencenosti predstavlja vjerovatno¢u (MP: opet, gustinu vjerovatnoce)
nalaZenja elektrona u bilo kojoj tacki. Dodata kriva pokazuje kako vjerovatno¢a (MP: Ve¢ mi je
dodijalo — gustina vjerovatnoce.) zavisi od rastojanja tacke od jezgra.

Sl. 7.15 Najjednostavaniji nacin predstavljanja atomske (s) orbitale sastoji se u crtanju grani¢ne
povrsi unutar koje je najveca vjerovatno¢a (MP: Sada je OK), tipi¢no 90%, nalaZenja elektrona.
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Razliciti oblici atomskih orbitala mogu se klasifikovati u Cetiri glavna tipa koji se
oznacavaju s, p, d i f (MP: Naravno, postoje i g, h, i, ... orbitale, ali one su hemicarima
nezanimljive). Postoji mnogo orbitala svakog od ovih tipova: one se prvenstveno razlikuju po
veliCini oblaka.

s-orbitala je sferni oblak [MP: sferno simetrican, a ne (u opstem slucaju) sferni!] koji
postaje sve manje gust Sto se povecava rastojanje od atoma (S1. 7.14) (MP: To se odnosi samo
na 1s orbitalu!). U principu, oblak se nikada ne razrjeduje tacno do nule, tako da mozZemo
zamisliti da je jedan atom veci od Zemlje! [MP: Slikovito, ali glupo! Pa Zemlja je na kraju
krajeva izgradena od atoma (i molekula); kako onda da jedan atom bude veci od cijele Zemlje?
Mislili su valjda, ono §to oni podrazumjevaju pod veli¢inom atoma, vece je od onoga §to
geografi podrazumjeva pod veli¢inom Zemlje). Medutim, ne postoji prakti¢no nikakva Sansa da
se elektron (MP: koga smatramo sastavnim dijelom atoma!) nade na rastojanju od jezgra vecem
od oko 100 pm, tako da su atomi u stvari jako mali. Kao $to mozete vidjeti na osnovu velike
gustine oblaka uz samo jezgro, elektron u s-orbitali ima nenultu vjerovatno¢u da se nade uz
samo jezgro (MP: Ovdje bih bio oprezniji. Ako nista drugo, bar bih umjesto ,,vjerovatnocu‘
ponovo rekao ,,gustinu vjerovatnoce*.)

Umjesto da crtamo s-orbitalu kao oblak, obi¢no crtamo njenu grani¢nu povrsinu,
povrsinu koja obuhvata oblasti oblaka sa najve¢om gustinom. Za elektron je (MP: dovoljno)
vjerovatno da se nade samo u oblasti unutar grani¢ne povrsine orbitale. s-orbitala ima sfernu
grani¢nu povrsinu (SI. 7.15), jer je elektronski oblak sferican (MP: sferno simetric¢an!). Orbitale
viSe energije imaju sferne grani¢ne povrSine veceg precnika.

p-orbitala je (MP: mozZe se slikovito predstaviti kao) oblak sa dvije ,.kugle* (engleski
,lobe®) razdvojene planarnom oblaséu koja sijeCe jezgo, i naziva se (ova ravan) ¢vornom
povrsi. Jedan p-elektron nece se nikada naci u toj ravni, a time ni uz samo jezgro. Ova razlika u
odnosu na s-orbitale od klju¢ne je vaznosti za razumijevanje strukture periodnog sistema.

Py / py

ol ~ S

/‘\ g

Sl. 7.16 Granicne povrsine p-orbitala. Postoje tri p-orbitale date energije i one leze duZ tri
uzajamno normalne ose (MP: Ovo je samo jedna od moguénosti predstavljanja p-orbitala).
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SI. 7.17 Grani¢ne povrsi d-orbitala. Postiji pet d-orbitala date energije.
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d i f orbitale imaju komplikovaniji oblik. Pet moguc¢ih orijentacija d-orbitala prikazane
suna Sl. 7.17. Oblici f-orbitala su rijetko potrebni, tako da ovdje nisu prikazani.

Lokacija jednog elektrona u atomu najbolje je opisana pomocu oblaka
vjerovatnog polozaja. U hemiji, najvazniji oblici ovih oblaka su sferne (MP: sferno-
simetricne) s-orbitale, p-orbitale i d-orbitale.

7.6 KVATNI BROJEVI T ATOMSKE ORBITALE

Schrodinger je ustanovio da se svaka atomska orbitala moZe okarakterisati sa tri broja nazavana
kvatnim brojevima. Jedan od njih naziva se glavni kvantni broj, n; druga dva su azimutni (MP:
bolje ,,angularni* ili ,,orbitni*) kvantni broj, /, i magnetni kvantni broj, m. Ovi kvantni brojevi
imaju i drugu svrhu: kao Sto obiljezavaju orbitale, oni govore i o osobinama elektrona koji
zauzima datu orbitalu.

Glavni kvantni broj odreduje energiju elektrona u vodonikovom atomu. Dakle,
Schrodinger je naSao da su dozvoljene energije u atomu vodonika

E:__Z’ I’l:1,2,... (6)
n

gdje je h Plankova konstanta, a R Ridbergova konstanta; njena vrijednost je 3,29.10"°Hz.
Vrijednost Ridbergove konstante dobijena je prvi put na osnovu analize spektra atoma
vodonika, ali je takode predvidena Sredingerovom jednaginom (MP: I jo§ prije Schrédingera,
Borovim modelom atoma vodonika). Energetski nivoi izraCunati pomocu jednacine (6).
prikazani su na Sl. 7.18. Glavni kvantni broj, n, je prirodni broj koji obiljeZzava ove energetske
nivoe, od n = 1 za prvi nivo, n = 2 za drugi, itd. do beskonacnosti. Energija vezanih elektrona
penje se uz ljestvicu kako n raste, i dostize vrh ljestvice koji odgovara E = 0 i slobodi, kada n
dostigne beskonacnost. Negativni znak u Jedn. (6) znaci da je energija elektrona vezanog u
atomu vodonika niZa nego kada je on slobodan.

n
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Sl. 7.18 Dozvoljeni energetski nivoi vodonikovog atoma izraCunati pomoc¢u Jedn. (6). Uporedi
ovaj dijagram sa eksperimentalno odredenom ljestvicom energija, prikazanoj na S1. 7.11.
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Energetski nivoi izracunati po formuli Jedn. (6) su egzaktno oni koji reprodukuju
spektar atoma vodonika (vidi Sl. 7.11) (MP: Neka bude tako, mada nisu ba$ sasvim egzaktno
jednaki). NajniZa energija dobija se kada je n = 1. Ovaj najniZi energetski nivo naziva se
osnovnim stanjem atoma. Vodonikov atom se normalno nalazi u osnovnom stanju, sa
elektronom u nivou n = 1.

Kako oblak koji predstavlja orbitalu postaje ve¢i kada n raste, srednje rastojanje
elektrona od jezgra tada takode raste. U srednjem, elektron je najbliZi jezgru kada je u
osnovnom stanju (n = 1). Orbitale formiraju niz debelih ljuski, sli¢nih ljuskama luka. Ljuske sa
vecim n okruZuju one sa manjim 7.

Drugi kvatni broj je azimutni kvantni broj, /, koji odreduje oblik orbitale. On moze
uzeti slijedece vrijednosti: [ = 0, 1, 2, ..., n-1. Svaka vrijednost / odgovara jednom od oblika
orbitala. Tako, [ = 0 korespondira s; [ = 1, p; [ =2, d; [ = 3, f. U izrazu Jedn. (6) za energiju ne
figuriSe /, tako da orbitale jedne ljuske, bez obzira na vrijednost /, imaju u vodonikovom atomu
egzaktno (MP: U okviru Sredingerove teorije) jednaku energiju.

Uocite da se u Tab. 7.2 broj / zaustavlja pri n-1. Kada je n = 1, jedina dozvoljena
vrijednost / je nula, $to odgovara jednoj s orbitali. Slijedi da najniZi energetski nivo, koji
korespondira n = 1, mora biti s orbitala. Kada je n = 2, $to odgovara susjednom nivou vise
energije, [ moze imati dvije vrijednosti, 0 ili 1. Prema tome, kada je vodonikov atom pobuden u
neki energetski nivo druge ljuske, njegov elektron se moZe naci ili u s ili u p orbitali te ljuske.
Tek kada je n = 3, postoje i d orbitale, pored s i p orbitala. Kada n dostigne vrijednost 4,
javljaju se i f orbitale (I = 3).

Sve orbitale sa jednom datom vrijedno$¢u azimutnog kvantnog broja, /, pripadaju jednoj
podljusci date ljuske. Npr., u ljusci sa n = 3, s-orbitala ¢ini jednu podljusku, tri p-orbitale drugu,
a pet d-orbitala trecu podljusku. Kako / moZe uzimati vrijednosti O, 1, 2, ..., n-1, u svakoj ljusci
postoji ukupno z podljuski.

Tab. 7.2 Kvantni brojevi elektrona u atomima

ime simbol vrijednosti smisao opisuje
glavni n 1,2, .. obiljezava ljusku, veli¢inu
specifikuje energiju
azimutni’ l 0,1,..,n-1 obiljezava podljusku: oblik
1=0,1,2,3,4, ..
s, p,d,f, ..
magnetni my L1, ... -1 obiljezava orbitale pravac/
podljuske /smjer
spinski M +1/2,-1/2 obiljezava spinsko smjer
magnetni stanje spina

“Naziva se i kvantnim brojem orbitnog ugaonog momenta (MP: dobro su se sjetili!).

Tre¢i kvantni broj, magnetni kvantni broj, m,, obiljeZava razlicite orbitale jedne
podljuske. Dozvoljene vrijednosti my; sum; =1, I-1, [-2, ..., -I. Npr., za podljusku sa [ = 1, koja se
sastoji od p-orbitala, m; moze imati vrijednosti m; = 1, 0 i —1, tako da imao tri p-orbitale u
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podljusci. Ove orbitale se obi¢no oznacavaju sa py, p, i p, [MP: Ne znam da li ovu konstataciju
treba okvalifikovati kao povrsnu ili neta¢nu. p, orbitala doduse odgovara kvantnom broju m; = 0,
ali px i py nisu orbitale od kojih svaka korespondira jednoj odredenoj vrijednosti m;, ve¢ su
pozitivna (preciznije, simetricna), odnosno negativna (antisimetrina) linearna kombinacija
orbitala sa m; = 1 i m; =-1]. Svaka oznaka odgovara jednoj mogucoj orijentaciji orbitale (vidi SI.
7.16).

U opstem slucaju, jedna podljuska s kvantnim brojem [ sastoji se od 2/+1 individualnih
orbitala tog tipa (SI. 7.19). Postoji jedna s-orbitala (I = 0), tri p-orbitale (/ = 1), pet d-orbitala (/ =
2) i sedam forbitala (/ = 3).

Sl. 7.19 Shema rasporeda ljuski, podljuski i orbitala atoma, i odgovaraju¢i kvantni brojevi.
Uocite da je kvantni broj my; alternativna oznaka za individualne orbitale: u hemiji se cesSce
koriste simboli x, y i z, kao na Sl. 7.16 1 7.17. Ne postoji direktna korespondencija izmedu
pravca osa i vrijednosti m; (MP: Sorry Loretta, sorry Peter! Bio sam preoStar u pret/prethodnom
komentaru.)

Jedna orbitala specifikovana je sa tri kvantna broja; orbitale su aranZirane u
ljuske i podljuske. Relacije izmedu ljuski, podljuski i orbitala sumirane su na Sl. 7.19.

7.7 SPIN ELEKTRONA

Schrodingerovo racunanje energija vodonikovih orbitala predstavljalo je kamen temeljac u
razvoju moderne teorije atoma. Ipak, spektralne linije nisu imale sasvim egzaktno one
frekvencije koje je teorija predvidala (MP: Zar vam nisam rekao da je tako?). Dva dansko-
americka fizi¢ara, Samuel Goudsmit i George Uhlenbeck (Gudsmit, Ulenbek), predlozila su
objasnjenje ovih malih razlika. Oni su sugerisali da se elektron ponaSa u izvjesnom smislu kao
sfera koja se obrée oko sebe, slicno obrtanju planete oko svoje ose. Ova osobina nazvana je
spinom.
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Prema kvantnoj mehanici, elektron ima dva spiska stanja, reprezentovana strelicama T i
1. MoZemo zamisliti da se elektron moZe obrtati izvjesnom brzinom u smjeru kazaljke na satu
(T stanje) ili u suprotnom smjeru (4 stanje). Ta dva spinska stanja razlikuju se pomocu &etvrtog
kvantnog broja, spinskog magnetnog kvatnog broja, m;. Ovaj kvatni broj moZe imati samo
dvije vrijednosti: +1/2, koja oznacava T elektron, i —1/2 za | elektron.

Elektron ima osobinu spina; spin je opisan kvantnim brojem m; koji moZe imati
jednu od dvije vrijednosti (1/2 ili —1/2).

7.8 ELEKTRONSKA STRUKTURA VODONIKA

Rezimirajmo sada ono $to znamo o atomu vodonika, razmatrajuci Sta se dogada njegovom
elektronu kada atom dobija energiju. Na pocetku, elektron je na nivou najniZe energije, u
osnovnom stanju atoma sa n = 1. Jedina orbitala te energije je s-orbitala, tj. 1s orbitala. U
osnovnom stanju vodonikovog atoma elektron je opisan sa Cetiri kvantna broja: n =1, [ =0, my
=0, my=+1/2 ili —1/2. Oba spinska stanja su dozvoljena.

Kada atom dobije dovoljno energije da elektron dostigne viSu, n = 2 ljusku, on tada
moZe da zauzme bilo koju od cetiri orbitale te ljuske. U toj ljusci postoji jedna 2s i tri 2p-
orbitale, i one imaju jednaku energiju.

Kada atom dobije jo§ viSe energije, elektron se prebacuje u n = 3 ljusku. Tu moze da
zauzme bilo koju od devet orbitala (jednu 3s, tri 3p i pet 3d-orbitala). Jo§ veca energija podize
elektron u n = 4 ljusku, u kojoj su na raspolaganju 16 orbitala (jedna 4s, tri 4p, pet 4d 1 sedam 4f
orbitala).

Elektron je izbaen iz atoma kada apsorbuje dovoljno energije da savlada privlacnu silu
jezgra. On tada napuSta atom i kaZzemo da je atom jonizovan. Da bismo jonizovali atom
vodonika iz njegovog osnovnog stanja, moramo ga snabdjeti energijom dovoljnom da se
elektron prebaci iz ljuske n = 1 (koja ima energiju -2 R ) do energije razdvojenog protona i
elektrona (koja se definiSe kao nulta energija). Dakle, treba da mu damo energiju AR, tj.
2,18.10™"%J. Jonizovanje jednog mola vodonikovih atoma zahtijeva, prema tome, 6,02.10% puta
ta energija, ili 1,31.10°kJ.

Stanje atoma vodonika zavisi od energije koju on ima; da bi se jonizovao atom u
osnovnom stanju, potrebna je energija R .

STRUKTURA VISEELEKTRONSKIH ATOMA

Svi neutralni atomi osim vodonika imaju viSe od jednog elektrona. Helijjumov atom (Z = 2) ima
dva, litijumnov atom (Z = 3) tri, a neutralni atom elementa s atomskim brojem Z ima Z
elektrona. Svi ovi atomi su primjeri viSeelektronskih atoma. Na osnovu onoga $to smo naucili
o atomu vodonika, moZemo koristiti koncept atomskih orbitala da bismo opisali elektronske
strukture tih atoma. Ove elektronske strukture su klju¢ za razumijevanje strukture periodnog
sistema, periodi¢nosti osobina elemenata i sposobnosti atoma da formiraju hemijske veze.

7.9 ORBITALNE ENERGIJE

Elektroni u viSeelektronskim atomima zaposjedaju orbitale sli¢no kao u vodonikovom atomu.
Jezgra viSelektronskih atoma su viSe naelektrisana nego vodonikovo jezgro, tako da jace
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privlace elektrone i smanjuju im energiju. Elektroni se takode medusobno odbijaju, Sto
povecava njihovu energiju. Kombinacija ova dva faktora uti¢e na elektronsku strukturu i
osobine elemenata. Oba doprinosa energiji zavise od relativnog poloZaja jezgra i elektrona,
dakle, oni doprinose potencijalnoj energiji. Zavisnost potencijane energije od rastojanja data je
Kulonovim (MP: u originalu ,,Coulomb*; ¢ita se Kulon, ne Kolumbo!) zakonom, koji kaze da
je potencijalna energija dva naelektrisanja (kao $to su dva elektrona ili jedan elektron i jezgro)
proporcionalna njihovim naelektrisanjima i inverzno proporcionalna rastojanju izmedu njih, r,

_ 44>
E, = pt

U opstem slucaju, potencijana energija predstavlja onaj doprinos ukupnoj energiji koji zavisi od
poloZaja. Doprinos energiji koji zavisi od brzine, v, naziva se kinetickom energijom, i za
¢esticu mase m ona je data sa

E, zlmvz.
2

Ukupna energija atoma jednaka je zbiru kinetickih i potencijalnih energija svih njegovih
elektrona (MP: IgnoriSemo kineti¢ku energiju jezgra, odnosno kineti¢ku energiju koju atom
vodonika ima zato §to se u cjelini krece u prostoru; ona nije kvantirana i nezanimljiva je sa
spektroskopskog i atomsko-strukturnog stanovista.)

U atomu vodonika, u kojem nema energije uzajamnog odbijanja elektrona, orbitale date
ljuske imaju istu energiju. Npr. 1s-orbitala i sve tri 2p-orbitale imaju jednaku energiju. Isto vazi
i za 3s-orbitalu, tri 3p-orbitale i pet 3d-orbitala ljuske sa n = 3. Medutim, u viSeelektronskim
atomima, elektron-elektronsko odbijanje Cini da je energija 2p-orbitala viSa od energije 2s-
orbitale. Sli¢no, za n = 3 ljusku, tri 3p-orbitale su energetski iznad 3s-orbitale, a pet 3d-orbitala
imaju jo§ visu energiju (Sl. 7.22). Orbitale iste podljuske imaju, medutim, i dalje jednaku
energiju. Npr., sve tri 2p-orbitale imaju jednaku energiju.

Razlika energija orbitala koje pripadaju razli¢itim podljuskama iste ljuske posljedica je
kombinovanog efekta privlacenja izmedu elektrona i jezgra i medusobnog odbojanja elektrona.
Kako se elektroni medusobno odbijanju, svaki elektron je slabije vezan za jezgro nego Sto bi bio
kada ostalih elektrona ne bi bilo. KaZemo da je svaki elektron zaklonjen drugim elektronima od
pune privlacne sile jezgra. Zaklanjanje redukuje dejstvo jezgra na elektron. Efektivno
nalektrisanje jezgra koje osjeca elektron, uvijek je manje od stvarnog naelektrisanja, jer
uzjamno odbijanje elektrona radi protiv privlacenja jezgra.

s-elektron u svakoj ljusci moZe se nac¢i vrlo blizu jezgru, pa kaZzemo da moZe da
penetrira (prodire) kroz unutrasnje ljuske. p-elektroni penetriraju mnogo slabije. Vidjeli smo
da njihove orbitale imaju nulti ¢vor koji prolazi kroz jezgro, gde je vjerovatnoa nalaZenja
elektrona jednaka nuli. Taj ¢vor znaci da su p-elektroni jace zaklonjeni od jezgra nego s-
elektroni. Kako je s-elektron slabije zaklonjen od jezgra nego drugi elektroni, on osjecaju jace
efektivno naelektrisanje jezgra, tj. jaCe je vezan za jezgro. Stoga s-elektron ima neSto niZu
(negativniju) energiju nego npr. p-elektron iste ljuske, i teZe ga je udaljiti iz atoma. d-elektroni
su slabije vezani od p-elektrona iste ljuske, jer oni jo$ teZe penetriraju do jezgra.

Efekt penetracije, odnosno zaklanjanja, moZe biti veliki. Jedan 4s-elektron moZe imati
znatno manju energiju nego 4p- ili 4d-elektron; moZe se ¢ak dogoditi da ima energiju manju i
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od 3d-elektrona istog atoma (vidi Sl. 7.22). Sve to zavisi od broja elektrona u atomu. Te
energije moZemo dobiti eksperimentalno koriste¢i spektroskopiju, jer se energije elektrona
manisfestuju kroz frekvencije radijacija emitovanih ekscitovanim viseelektronskim atomima.

Energy —>

Sl. 7.22 Relativne energije ljuski, podljuski i orbitala u jednom viSeelektronskom atomu. Svaka
kutijica mozZe da sadrzi dva elektrona. Uocite da je poslije Z = 20, energija 3d-orbitale ispod
energije 4s-orbitale.

U viSeelektronskom atomu, zbog efekata penetracije i zaklanjanja, s-elektroni
imaju niZzu energiju nego p-elektroni iste ljuske; redosljed je s<p<d<f.

7.10 PRINCIP IZGRADNIJE

U osnovnom stanju jednog viSeelektronskog atoma elektroni popunjavaju atomske orbitale tako
da ukupna energija atoma bude minimalna. Mogli bismo ocekivati da ¢e atom imati najnizu
energiju kada su svi njegovi elektroni u orbitali najniZe enegije (1s-orbitali), ali osim u slucaju
vodonika i helijuma to se nikada ne dogada. 1925. Austrijanac Wolfgang Pauli (Volfgang Pauli)
otkrio je princip isklju¢enja koji glasi:

U jednoj orbitali ne mogu se nalaziti viSe od dva elektrona. Kada dva elektrona
popunjavaju jednu orbitalu, njhovi spinovi moraju biti spareni.

KaZemo da su spinovi elektrona spareni ako je jedan od njih T, a drugi |. Sparena stanja
oznadavaju se sa 1! i imaju spinske kvantne brojeve suprotnog znaka: +1/2 i —1/2. Kako je
jedna atomska orbitala oznaCena sa tri kvatna broja (n, [ i m;), a dva spinska stanja su
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specifikovana Cetvrtim kvantnim brojem, m;, drugi nacin izraZavanja principa iskljucenja je:
Dva elektrona u atomu ne mogu imati isti skup od cetiri kvatna broja.

Princip iskljucenja implicira da nijedna orbitala na dijagramu orbitalnih energija (SI. 7.22) ne
moZe sadrzavati viSe od dva elektrona. Za atome sa Z > 2, svi elektroni ne mogu biti u 1s
orbitali, tako da neki moraju zauzimati orbitale s ve¢om energijom.

Elektronska struktura atoma prikazuje se pomoc¢u njegove elektronske konfiguracije,
liste svih zauzetih orbitala, sa brojevima elektrona koje svaka od njih sadrZi. Vodonikov atom u
svom osnovnom stanju ima jedan elektron u 1ls-orbitali. Da bismo prikazali njegovu strukturu,
koristimo jednu strelicu u 1s orbitali [vidi dijagram (1), koji predstavlja jedan fragnemt SI. 7.22]
i piSemo je kao Is' (,,jedan es jedan‘) (MP: Nemojte misliti da strelica u ovom sluc¢aju mora biti
okrenuta nagore; mogli smo je nacrtati i okrenutu nadolje. U stvari, ni jedno ni drugo nije
pedagoski ispravno — najbolje bi bilo ne ctrati uopste strelicu, ve¢, jednostavno, vertikalnu crtu.)
Kutija u tom dijagramu predstavlja jednu orbitalu koja moze sadrzavati dva elektrona.

U osnovnom stanju atoma helijuma (Z = 2), oba elektrona su u 1s-orbitali, Sto se piSe
kao 1s® (,jedan es dva“). Kao §to vidimo na dijagramu (2), dva elektrona su sparena. U ovom
slu¢aju 1s-orbitala sadrzi maksimalan broj elektrona. Ljuska n = 1 je sada kompletirana, i
nijedan elektron ne moze viSe da je zaposjedne. KaZzemo da atom helijuma sadrzi jednu
zatvorenu ljusku, ljusku koja sadrzi maksimalan broj elektrona dozvoljen principom isklju¢enja.

2s T
. —i
: N —N

(1) H 1s' (2) He 1s (3) Li 1s%2s'

il i

4) B 1s'2s*2p' (5) C 1s'2s*2p?, [He]2s> 2p

Litijum (Z = 3) ima tri elektrona. Dva elektrona mogu zauzeti 1s-orbitalu, odnosno
kompletirati n = 1 ljusku. Tre¢i elektron mora se nalaziti u u slijedecoj raspoloZivoj orbitali uz
ljestivicu orbitalnih energija, 2s-orbitali (Sl. 7.22). Osnovno stanje atoma litijuma je, prema
tome, 1s*2s' (3). MoZemo smatrati da se ovaj atom sastoji od jednog (elektronskog) jezgra
[MP: Engleski ,,core” - ne mijeSati sa atomskim jezgrom. Mogao bi se koristiti izraz ,,srce®, ali
to mi djeluje malo morbidno — sjetim se odmah Indiana Jonesa II, onog mjesta gdje se prinose
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Zrtve boginji Kali. Zato ¢u radije pisati (elektronsko) jezgro kada bude postojala opasnost da
pomislite na atomsko jezgro], koje €ini unutra$nja 1s-zatvorena ljuska, okruZenog spoljnom
ljuskom koja se sastoji od elektrona vise energije. Elektroni u najspoljnjijoj (u ovom slucaju
drugoj) ljusci nazivaju se valentnim elektronima [MP: Help me! ,,najspoljnjija“ djeluje kao (u
stvari jeste) pleonazam; da se dogovorimo: umjesto superlativa, koristicu pozitiv, dakle,
»spoljnja“ ili ,,periferna® ljuska]. U opstem slucaju (MP: mislim da je preciznije ,,po pravilu®),
samo valentni elektroni mogu biti izgubljeni (MP: ,,izgubljeni, jer sada govorimo o jednom
metalu) u hemijskim reakcijama, jer su elektroni (elektronskog) jezgra isuviSe Cvrsto vezani
(MP: za atomsko jezgro). Pocinjemo, dakle, da shvatamo da ¢e litijum izgubiti samo jedan
elektron kada gradi jedinjenja; on ée, dakle, postojati u obliku Li*, ali ne Li** ili Li** jona.

Element sa Z = 4 je berilijum, Be, sa Cetiri elektrona. Prve tri elektrona formiraju 1572s',
kao litijum. Cetvrti elektron sparuje se sa 2s-elektronom, dajuci 1s*2s>. Be atom ima, dakle,
(elektronsko) jezgro ekvivalentno kompletnom elektronskom omota¢u atoma helijuma,
okruZeno sa dva sparena elektrona. Kao i litijum — i iz istog razloga — Be atom c¢e u reakcijama
gubiti svoja dva valentna elektrona i obrazovati jon Be™*.

Kod atoma ugljenika treba da donesemo novu odluku: da li ¢e se Sesti elektron pridruZiti
onome koji je ve¢ u jednoj p-orbitali, ili ¢e se smestiti u drugu p-orbitalu? (Sjetite se da postoje
tri p-orbitale u podljusci.) Da bismo odgovorili na to pitanje, primijetimo da su elektroni koji se
nalaze u razliitim p-orbitalama dalje jedan od drugoga nego kada se nalaze u istoj orbitali.
Prema tome, oni se tada slabije odbijaju nego kada su u istoj orbitali. Stoga ¢e Sesti elektron
oti¢i u jednu od praznih p-orbitala i osnovno stanje ugljenika je 1522s22pxl2py1 (5). Napisali smo
individualne podljuske na taj nacin da bismo naglasili da elektroni zauzimaju razlicite orbitale u
jednoj podljusci (MP: A, vjerovatno i da bi usput zbunili naivnog studenta! Molim vas najljepSe
da ne mislite da su p, i p, orbitale i po Gemu bolje od p. Kombinacija 2p,'2p,' potpuno je
jednako vjerovatna kao 2pxl2pz1 ili 2py12pzl; ne znam Sto im nije palo napamet da piSu npr.
2p'2p’h). Obicno je dovoljno koristiti skracenu formu, 1s*2s*2p”.

Primijetite da smo na dijagramu nacrtali dva elektrona s paralelnim spinovima, (T,
Sto indicira da oni imaju iste spinske kvantne brojeve. Pokazuje se da taj aranZman ima nesto
niZzu energiju nego kada su elektroni spareni [MP: Zasto je tako, pokaza¢i vam na Cetvrtoj
godini (ako do nje dodete, i ako vam to neko drugi ranije ne objasni)]. To je, medutim,
dozvoljeno samo kada elektroni zauzimaju razlicite orbitale (MP: Zbog Paulijevog principa!)

Postupak koji smo koristili naziva se princip izgradnje (periodnog sistema) (,,building-
up principle). Da bismo oznacili konfiguraciju elementa s atomskim brojem Z, treba uraditi
slijedece:

1. korak. Dodavati jedan po jedan elektron u orbitale, po redoslijedu prikazanom na SI. 7.24, ali
sa najvise dva elektrona u jednoj orbitali.

2. korak. Ako je na raspolaganju vise od jedne orbitale u podljusci, smjeStati elektrone s
paralelnim spinovima u razli€ite orbitale te podljuske.

Drugi korak naziva se Hundovim pravilom, po njemackom spektroskopicaru Fritzu
Hundu (Fric Hund), koji ga je uveo. Ovaj postupak daje konfiguraciju atoma koja odgovara
njegovoj najniZoj ukupnoj energiji, kada se uzme u obzir privlaCenje elektrona jezgrom i
uzajamno odbijanje elektrona.
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Sl. 7.24 Redoslijed po kojem se popunjavaju atomske orbitale u skladu s principom izgradnje.
Svaki put kada je dodat jedan elektrom, pomjeramo se za jedno mjesto udesno. Kada smo dosli
do kraja jedne periode, prelazimo na pocetak sljedece.

Elektronska konfiguracija osnovnog stanja atoma elementa s atomskim brojem Z
predvida se dodavanjem elektrona na raspolozive orbitale tako da se dobije najmanja
ukupna energija.

7.11 ELEKTRONSKE KONFIGURACIE ATOMA

Vidjeli smo ve¢ da je konfiguracija litijuma 1s*2s'. Kako ona sadrZi jedan usamljeni 2s elektron
van jezgra tipa helijumovog atoma, 1s®, konfiguracija Li moZe se jednostavnije pisati kao
[He]2s'. Moemo zamisliti atome kao da se sastoje od (elektronskog) jezgra ekvivalentnog
atomskom omota¢u nekog plemenitog gasa, okruzenog elektronima u valentnoj ljusci,
spoljnjoj (MP: tj., ,,najspoljnjijoj*) popunjenoj (MP: ,,popunjena“ u ovom kontekstu ne znaci
kompletno popunjena!) ljusci. Valentna ljuska je zaposjednuta ljuska sa najve¢om vrijednoscéu
n.

Osnovi organizacije periodnog sistema postaju jasni kada znamo elektronske
konfiguracije atoma. Svi atomi u datoj periodi (horizontalnoj vrsti u periodnom sistemu) imaju
valentne elektrone u istoj ljusci. Glavni kvantni broj, n, valentne ljuske elementa jednak je broju
njegove periode. Npr., valentna ljuska elemenata u drugoj periodi (od litijuma do neona) je
ljuska s n = 2. Svi atomi jedne periode imaju isti tip (elektronskog) jezgra. Prema tome, svi
atomi druge periode imaju elektronsko jezgro tipa helijuma, 1s%; elementi trece periode imaju
jezgro tipa neona, 1322522p6, koje se pise [Ne]. U periodama 1-3, atomi elemenata unutar svake
od njih razlikuju se samo po broju valentnih elektrona. Elementi koji pripadaju istoj grupi imaju
analogne konfiguracije valentnih elektrona.

Konstruisali smo elektronske konfiguracije za Li, Be, B i C. Nastavimo sada s
izgradnjom elektronskih konfiguracija duz druge periode. Azot ima Z = 7 i, dakle, jedan
elektron vise od ugljenika, §to daje [He]2s*2p’. Svaki od p-elektrona zauzima razlicitu orbitalu,
i sva tri imaju paralelne spinove (6). Kiseonik ima Z = 8, jedan elektron vise od azota, i njegova
konfiguracija je [He]2s*2p* (7). Sli¢no, fluor sa Z = 9 ima elektron vise od kiseonika i
konfiguracija mu je [He]2s*2p’ (8). Atom fluora moZe se zamisliti kao elektronski omotad
helijumovog atoma okuzen valentnom ljuskom koje je kompletna do na jedan p-elektron. Neon,
sa Z = 10, ima jedan elektron vise od fluora. Ovaj elektron kompletira 2p-podljusku dajuci
[He]2s22p6 (9). Prema Sl. 7.24, sljede¢i elektron ulazi u 3s-orbitalu, energetski najpovoljniju
orbitalu sljedece ljuske. Konfiguracija natrijuma je prema tome [He]2522p63sl, ili, skraceno,
[Ne]3s', pri ¢emu je [Ne] elektronsko jezgro tipa neona.
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(8) F 15°2s*2p’, [He]2s* 2p’ (9) Ne 1s2s%2p°, [He]2s”2p°

s- i p-orbitale ljuske sa n = 3 pune su u trenutku kada stignemo do argona, [Ne]3s*3p°,
koji je bezbojan, bezmirisan i nereaktivan gas slican neonu. Argon kompletira treu periodu.
Cetvrta perioda poéinje popunjavanjem 4s-orbitale. Prema tome, sljedeée dvije elektronske
konfiguracije su [Ar]4s! za kalijum i [Ar)ds® za kalcijum. U tom trenutku treba da po¢nu da se
popunjavaju 3d-orbitale, i time dolazi do promjene ritma u periodnom sistemu.

Prema Sl. 7.24, slijede¢ih 10 elektrona (od skandijuma, sa Z = 21, do cinka, sa Z = 30)
ulaze u 3d-orbitale. Konfiguracija osnovnog stanja skandijuma, npr., je [Ar]3d'4s®, a njemu
susjednog titanijuma [Ar]3d*4s”. Uogite da pocev od skandijuma piSemo 4s-elektron poslije 3d-
elektrona: 3d-orbitala sada ima niZu energiju od 4s.

U prelaznim metalima elektroni se dodaju u d-orbitale na sljede¢i nacin: [Ar]3d'4s” za
skandijum, [Ar]3d*4s® za titanijum, itd. Medutim, postoje dva izuzetka: eksperimenti su
pokazali da konfiguracija sa polukompletnom podljuskom & i konfiguracija sa kompletnom
podljuskom d"° imaju nize energije nego Sto predskazuje jednostavna teorija. U nekim
slu¢ajevima neutralni atom ima niZu energiju ako je 3d-podljuska polupopunjena (d°) ili
popunjena (d") kao rezultat prelaska jednog s-elektrona u nju. Npr., ekperimentalno odredena
elektronska konfiguracija hroma je [Ar]3d°4s', a bakra [Ar]3d'%s', Drugi izuzeci u izgradnji
periodnog sistema mogu se naci u dodatku 2C.

Kako se prelazni metali u istoj periodi razlikuju uglavnom po broju d-elektrona, njihove
osobine su vrlo sli¢ne. Vecina njih formira jone u vise od jednog oksidacionog stanja, jer d-
elektroni imaju sli¢ne energije pa razliiti broj njih moZe biti izgubljen (MP: meni je ovo
neubjedljivo, a vama?).

Elektroni zauzimaju 4p-orbitalu kada se 3d-orbitala popuni. Konfiguracija germanijuma,
[Ar]3d104s24p2, npr., dobija se dodavanjem dva elektrona u 4p-orbitalu, van popunjene 3d-
podljuske. Cetvrta perioda sastoji se od 18 elemenata, jer 4s- i 4p-orbitale mogu ukupno primiti
8 elektrona, a 3d-orbitala 10. To je prva duga perioda periodnog sistema.

Na pocetku pete periode, sljedeca orbitala za zauzimanje je Ss-, a iza nje dolazi 4d-
orbitala. Kao i u Cetvrtoj periodi, energija 4d-orbitale pada ispod energije Ss-orbitale nakon §to
se dva elektrona smjeste u 5s. Slican efekt opaZa se i u Sestoj periodi, ali sada pocinje da se
popunjava jedan drugi skup unutra$njih orbitala, 4f-orbitale. Cer(ijum), npr., ima konfiguraciju
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[Xe]4f'5d'6s®. Elektroni sada nastavljaju da popunjavaju sedam 4f-orbitala, koje su
kompletirane kada su popunjene sa 14 elektrona u iterbijumu, [Xe]4f'*6s”. Zatim se popunjava
Sd-orbitala. 6p-orbitala se popunjava tek kada su potpuno popunjene 6s- i 5d- orbitale u Zivi;
talijum, npr., ima konfiguraciju [Xe]4f'*5d'%s’6p".

Elektronsku konfiguraciju osnovnog stanja nekog atoma odredujemo pomoéu
principa izgradnje, kombinovanog sa Sl. 7.24, Paulijevim principom i Hundovim
pravilom.

7.12 ELEKTRONSKE KONFIGURACIJE JONA

Neutralni atom postaje katjon kada izgubi jedan ili viSe elektrona. Ako je glavni kvantni broj
valentne ljuske n, tada se prvo gubi jedan od np-elektrona, jer je njihova energija najveca. Zatim
se gube ns elektroni, a na kraju d-elektroni prethodne ljuske, ako uopste, dok se ne izgubi
optimalan broj elektrona. Prema tome, da bismo dobili elektronsku konfiguraciju Fe** jona,
piSemo konfiguraciju atoma Fe, koja je [Ar]3d°4s?, i odstranjujemo iz nje tri elektrona. Kako
nema nijednog 4p-elektrona, prvo izbacujemo dva 4s-elektrona. Tre¢i elektron dolazi iz 3d-
podljuske, dajuéi [Ar] 2d° .

Da bi se formirali jednoatomski anjoni, dodajemo dovoljno elektrona da bi se
kompletirala valentna ljuska. Npr., azot ima pet valentnih elektrona, tako da su potrebna jos tri
da bi se postigla konfiguracija plemenitog gasa neona. Prema tome, jon ée biti N™.
Konfiguracija atoma azota je [He]2s22p3 , sa mjestom za jos tri elektrona u 2p-podljusci. Dakle,
N* jon ima konfiguraciju [He]2322p6, istu kao neon.

Da bi se predvidjela elektronska konfiguracija nekog katjona, odstrani spoljnje
elektrone po redosljedu np, ns i (n-1)d; za anjon, dodavaj elektrone dok se ne dostigne
konfiguracija slijedeceg plemenitog gasa.

7.13 ELEKTRONSKA STRUKTURA I PERIODNI SISTEM

Sada, kada znamo o elektronskim konfiguracijama, moZemo razumjeti organizaciju periodnog
sistema. Periodni sistem je podijeljen u s-, p-, d- i f-blokove, nazvane po posljednjoj podljusci
koja je popunjena na osnovu principa izgradnje. (S1. 7.25). Dva elementa predstavljaju izuzetak.

s block f block d block p block

[l

14 10 6

SI. 7.25 Imena blokova periodnog sistema baziraju se na posljednjoj popunjenoj podljusci u
atomu. Brojevi elektrona koji mogu da udu u svaki tip orbitala napisani su ispod odgovarajuceg
bloka.
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Strogo govoreci, helijum spada u s-blok, ali on se prikazuje u p-bloku. To je gas Cije se
osobine slaZu sa osobinama plemenitih gasova u osamnaestoj grupi, a ne sa onima reaktivnih
metala iz druge grupe. Njegovo mjesto u grupi 18 opravdano je Cinjenicom da on, kao i svi
ostali elementi osamnaeste grupe, ima popunjenu valentnu ljusku. Vodonik zauzima jedinstven
poloZaj u periodnom sistemu. On ima jedan s-elektron, tako da pripada prvoj grupi. Medutim,
njemu takode nedostaje jedan elektron do konfiguracije plemenitog gasa, tako da se ponasa i
kao ¢lanovi sedamnaeste grupe.

s- 1 p-blok Cine zajedno glavme grupe. Atomi elemenata iste glavne grupe imaju
analogne elektronske konfiguracije valentnih ljuski, koje se razlikuju samo po vrijednosti 7.
Sli¢ne elektronske konfiguracije elemenata jedne glavne grupe uzrok su sli¢nih osobina ovih
elemenata. Broj grupe kaze nam koliko ima valentnih elektrona. U s-bloku, broj grupe (1 ili 2)
jednak je broju valentnih elektrona. U p-bloku treba da od broja grupe oduzmemo deset, da
bismo nasli broj valentnih elektrona. Npr., fluor u sedamnaestoj grupi ima sedam valentnih
elektrona.

Svaka nova perioda odgovara popunjavanju jedne ljuske sa novim glavnim kvantnim
brojem. Ova okolnost objasnjava razli¢ite duZine perioda. Prva perioda sastoji se od samo dva
elementa, H i He, pri ¢emu je u He (jedina) 1s-orbitala n = 1 ljuske (kompletno) popunjena sa
dva elektrona. Druga perioda sastoji se od elemenata od Li do Ne, u posljednjem od kojih su
jedna 2s i tri 2p-orbitale popunjene sa osam elektrona. U trecoj periodi (od Na do Ar), 3s i 3p-
orbitale popunjene su sa osam dodatnih elektrona. U Cetvrtoj periodi, ne samo da je dodato
osam 4s i 4p-elektrona, ve¢ su tu i deset elektrona 3d-orbitala. Dakle, broj elemenata u Cetvrtoj
periodi je 18.

Peta perioda ukljucuje novih 18 elektrona punjenjem Ss, 4d i Sp-orbitala. U Sestoj
periodi dodaje se ukupno 32 elektrona, jer se 14 elektrona moze smjestiti u 3f~orbitale. Elementi
f-bloka u Sestoj periodi nazivaju se lantanoidima ili rijetkim zemljama. Oni imaju veoma sli¢ne
osobine, jer se njihove elektronske konfiguracije razlikuju samo po popunjenosti unutrasnjih f-
orbitala, a ovi elektroni ne doprinose mnogo gradenju veza. Ovo se odnosi i na elemente f~-bloka
iz sedme periode; aktinidi, koji su svi radioaktivni elementi, imaju veoma sli¢ne osobine.

Blokovi u periodnom sistemu nazivaju se po posljednjoj orbitali koja se popunjava
prema principu izgradnje. Periode su numerisane prema glavnom kvantnom broju
valentne ljuske.

PERIODICNOST OSOBINA ATOMA

U poglavlju 1.6 koristili smo periodni sistem da bismo predvidjeli fizicke i hemijske osobine
elemenata. Sada ¢emo vidjeti kako moZemo izvesti neke neocigledne predikcije, kao npr. o
radijusima atoma i jona. Pokazace se da su ove osobine od klju¢nog znacaja za razumijevanje
vezivanja atoma.

7.14 ATOMSKI RADIJUSI

Elektronski oblaci nemaju ostre ivice (granice). Medutim, kada se atomi spakuju u ¢vrsta tijela
ili molekule, nalazi se da su njihovi centri na odredenim rastojanjima jedan od drugog. Atomski
radijus elementa definiSe se kao polovina rastojanja izmedu centara susjednih atoma (MP: Ako
su isti!) (15). Ako je element metal, tada se radi o rastojanju izmedu centara susjednih atoma u
¢vrstom uzorku. Kako je rastojanje izmedu centara susjednih atoma u ¢vrstom bakru 256 pm,
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atomski radijus bakra je 128 pm (sjetite se da je 1 pm = 10"% m). Ako je element nemetal, tada
se radi o rastojanju izmedu centara atoma spojenih hemijskom vezom; odgovarajuéi radijus
naziva se i kovalentnim radijusom elementa. Rastojanje izmedu jezgara u molekulu Cl, je 198
pm, tako da je atomski (kovalentni) radijus hlora 99 pm.

27

(15) Atomski radijus

Sl. 7.26 prikazuje neke od atomskih radijusa, a Sl. 7.27 daje varijaciju atomskih radijusa
sa atomskim brojem. Uocite periodicnu, testerastu zavisnost. Radijusi atoma generalno opadaju
slijeva na desno duZ periode, a rastu niz grupu.

Group
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Sl. 7.26 Atomski radijusi (u pikometrima, 1pm = 1072 m) glavne grupe elemenata.

300 - Cs

K Rb

/
g 200 Po
o il
=
: ' il
- BI' M
9 - [ |
£
€ 100 |
<

Atomic number —>
SI. 7.27 Periodi¢na varijacija atomskih radijusa elemenata.
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Rast radijusa niz grupu, npr. od Li do Cs, je razumljiv: sa svakom novom periodom,
spoljni elektroni zauzimaju ljuske koje su dalje od jezgra. Ali kako da objasnimo opadanje
radijusa duz periode, npr. od Li do Ne, uprkos Cinjenice da se broj elektrona povecava?
Objasnjenje je da su novi elektroni u istoj ljusci kao u prethodnom atomu, tj. na slicnom
rastojanju od jezgra kao i ostali valentni elektroni. Rastu¢e naelektrisanje jezgra privlaci ih jace i
zato atomi postaju kompaktniji.

Atomski radijusi generalno rastu niz grupu, a smanjuju se duz jedne periode.

7.15 JONSKI RADIJUSI

Jonski radijus elementa je udio njegovog jona u rastojanju izmedu susjednih jona u jonskom
kristalu (16). Rastojanje izmedu jezgara susjednih katjona i anjona je suma dva jonska radijusa.
U praksi koristimo radijus kiseonikovog jona, 140 pm, da bismo izrac¢unali radijuse ostalih jona.
Npr., kako je rastojanje izmedu jezgara Mg i O u magnezijum oksidu 205 pm, radijus Mg2+ jona
je 205 pm — 140 pm = 65 pm.

Tanion * Tcation

Ionic
radius
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151-200
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SI. 7.28 Jonski radijusi (u pm) jona elemenata glavnih grupa. Uocite da su katjoni (na lijevoj
strani) tipi¢no manji od anjona (desno), a nekada ¢ak mnogo manji.

S1. 7.28 ilustruje neke jonske radijuse, a Sl. 7.29 pokazuje relativne veli¢ine nekih jona i
njima odgovarajucih (,,maternjih*) atoma. Svi katjoni su manji od odgovarajucih atoma, jer pri
formiranju katjona atom gubi jedan ili viSe elektrona, ¢ime otkriva svoje (elektronsko) jezgro
koje je generalno znatno manje od cijelog atoma. Npr., atomski radijus Li, s elektronskom



44

konfiguracijom 1s72s', je 157 pm, a jonski radijus Li*, koji ima (elektronsko) jezgro tipa
helijumovog atoma, 1s, je samo 58 pm. Ova razlika u veli¢ini uporediva je sa treSnjom i
njenom koSticom. Kao i atomski radijusi, jonski radijusi rastu niz svaku grupu, jer elektroni tada
zauzimaju ljuske sa ve¢im glavnim kvantnim brojevima.

Sl. 7.29 pokazuje da su anjoni veci od maternjih atoma. Uzrok tome je povecani broj
elektrona u valentnoj ljusci anjona i efekt odbijanja elektrona. Varijacija radijusa anjona je ista
kao i atomskih i katjonskih radijusa, sa najmanjim vrijednostima u gornjem desnom uglu
periodnog sistema, u blizini fluora.

Atomi i joni sa istim brojem elektrona nazivaju se izoelektronskim. Npr., Na*, F i
Mg2+ su izoelektronski. Sva tri jona imaju istu elektronsku konfiguraciju, [He]2s22p6, ali njihovi
radijusi se razlikuju, jer imaju razli¢ito naelektrisanje (atomskog) jezgra. Mg~ jon ima najvece
pozitivno naelektrisanje jezgra, tako da ono najjace privlaci elektrone i stoga mu je radijus
najmanji. F jon ima viSe elektrona nego protona. Medusobno odbijanje elektrona nadvladava u
tom slucaju naelektrisanje jezgra, Sto dozvoljava da se jon §iri. Rezultat je veci radijus.

7.16 ENERGIJA JONIZACIJE

Kao provodnik elektriciteta najéeS¢e se koristi bakar. Ali, zaSto je on uopSte provodnik?
Elektricna struja je tok elektrona, tako da razlog mora leZati u lako¢i kojom bakar gubi
elektrone. Isto mora da vaZi i za nove visokotemperaturske superprovodnike, iako niko nije
siguran kako ovi novi materijali mogu da provode elektricitet bez ikakvog otpora, Mnoge
hemijske osobine — specijalno tipovi i brojevi veza koje formiraju atomi — zavise takode od
lakoce kojom atomi otpustaju neke od svojih elektrona.

Energija jonizacije (MP: Zargonski, ,,potencijal jonizacije®. Provjerite da li znate
razliku izmedu potencijala i potencijalne energije.) je energija potrebna da se odstrani jedan
elektron iz atoma u gasnoj fazi. Za prvu jonizacionu energiju, /;, polazimo od neutralnog
atoma. Npr., za bakar

Cu(g) = Cu*(g)+e (g), 1=7451kJ-mol™

Druga jonizaciona energija, I, nekog elementa je energija potrebna da se odstrani jedan
elektron iz jednostruko naelektrisanog katjona u gasnoj fazi. Za bakar,

Cu*(g) = Cu’ (g)+e (g), 1,=1955k] -mol™

Sl. 7.31 pokazuje da energija jonizacije generalno opada niz grupu. Opadanje znaci da je
potrebno manje energije da bi se odstranio jedan elektron iz npr. atoma Cs, nego iz atoma Na.
Sl. 7.32 pokazuje varijaciju prve jonizacione energije sa atomskim brojem, i vidimo sli¢nu
testerastu zavisnost kao u slucaju atomskih radijusa. Uz nekoliko izuzetaka, prva jonizaciona
energija raste od lijeva na desno duz periode. Zatim pada na niZu vrijednost na pocetku sljedece
periode. NajniZe vrijednosti javljaju se u donjem lijevom uglu periodnog sistema (oko
cezijuma), a najvece u gornjem desnom uglu (oko helijuma). Drugim rijeima, manje energije je
potrebno da se odstrani jedan elektron iz elemenata oko cezijuma, nego iz elemenata oko
helijuma. Za elemente s niskom energijom jonizacije ocekuje se da ¢e lako formirati katjone i
dobro provoditi elektricitet u svojoj ¢vrstoj fazi. Za elemente s visokom energijom jonizacije
nije vjerovatno da ¢e formirati katjone i provoditi elektricitet.
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Sl. 7.32 Periodi¢na varijacija prve jonizacione energije elemenata

Energija jonizacije opada niz grupu jer spoljnji elektron zauzima ljusku koja je sve dalje
od jezgra, pa je prema tome slabije vezan. Efektivno naelektrisanje jezgra raste kada idemo
slijeva nadesno duz date periode. Kao rezultat toga, spoljnji elektron je jace vezan i energija
jonizacije generalno raste. Mala odstupanja od tog trenda obi¢no se mogu svesti na odbijanje
izmedu elektrond, posebno elektrona koji zauzimaju istu ljusku.

Druga energija jonizacije elementa uvijek je veca od prve. Potrebno je viSe energije da
se odstrani elektron iz pozitivno naelektrisanog jona, nego iz neutralnog atoma. Za elemente
prve grupe, druga energija jonizacije je znatno veca nego prva, ali u drugoj grupi dvije
jonizacione energije bliske su jedna drugoj. Ovo je razumljivo, jer elementi prve grupe imaju
konfiguraciju sa jednim ns' valentnim elektronom. Dok otpustanje prvog elektrona zahtijeva
samo malo energije, drugi elektron mora se izvu¢i iz (elektronskog) jezgra tipa plemenitog gasa.
Elektroni (elektronskog) jezgra imaju niZe glavne kvantne brojeve i znatno su bliZi (atomskom)
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jezgru. Ono ih jako privlaci, tako da je potrebno mnogo energije da se otkinu.

Prva jonizaciona energija je najveca za elemente u okolini helijuma, a najmanja za
elemente oko cezijuma. Druga jonizaciona energija je veca od prve (za isti elemenat), a
mnogo veéa ako se (MP; drugi) elektron treba izvuéi iz neke zatvorene ljuske.

7.17 ENERGIJA JONIZACIJE Il METALNI KARAKTER

Male jonizacione energije elemenata s lijeve starne periodnog sistema uslovljavaju njihov
metalni karakter. Metalni blok sastoji se od niza katjona odgovarajueg elementa, okruZenog
morem valentnih elektrona koje su atomi otpustili. Npr., komad bakra sastoji se od gomile Cu”
jona koji se drZe na okupu morem elektrona, od kojih svaki dolazi iz jednog od atoma uzorka.
Samo elementi s niskom jonizacionom energijom — Clanovi s-bloka, d-bloka, f~bloka i niZeg
dijela p-bloka — mogu obrazovati ¢vrste metale, jer samo oni mogu relativno lako otpustiti
elektrone.

Elementi gornjeg desnog dijela periodnog sistema imaju visoke energije jonizacije i
stoga nisu metali. Poznavanje elektronske strukture pomoglo nam je da razumijemo glavne
osobine periodnog sistema, u konkretnom slucaju zasto se metali nalaze u donjem lijevom, a
nemetali u gornjem desnom dijelu sistema.

7.18 EFEKT INERTNIH PAROVA

Aluminijum i indijum su u trinaestoj grupi. Aluminijum formira AI** jone, ali indijum obrazuje
kako In**, tako i In* jone. Tendencija formiranja jona sa dvije jedinice naelektrisanja manje
nego $to se ocekuje na osnovu broja grupe, naziva se efektom inertnog para. Drugi primjer za
ovaj efekat nalazi se u 14. grupi: kalaj obrazuje kalaj(IV) oksid kada se zagrijava u vazduhu, ali
teZi atomi olova gube samo dva svoja p-elektrona i formiraju olovo(Il) oksid. Kalaj(Il) oksid
moZze se sintetizovati, ali on se lako oksiduje do kalaj(IV) oksida.

Efekt inertnog para delimicno je prouzrokovan razlic¢itim energijama valentnih p- i s-
elektrona. U niZim periodama periodnog sistema, valentni s-elektroni imaju veoma malu
energiju zbog penetracije i zaklanjanja. Oni stoga mogu ostati vezani za atom. Efekt inertnih
parova najviSe je izraZen kod najteZih elemenata jedne grupe, gdje je razlika u energiji s- i p-
elektrona najveéa (S1. 7.37). Cak i tada, parovi s-elektrona mogu se odstraniti iz atoma pod
dovoljno energi¢nim uslovima. Inertni par bi moZzda bolje bilo zvati ,,lijenim parom*.

13 14 15 16

SI. 7.37 Tipi¢ni joni koje formiraju teski elementi grupa 13-15 pokazuju uticaj inertnog para.
Ovi elementi imaju tendenciju obrazovanja jedinjenja u kojima se oksidacioni brojevi razlikuju
za dva.
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Efekt inertnog para je tendencija formiranja jona sa naelektrisanjem za dvije
jedinice manjim od onoga koje se ocekuje na osnovu rednog broja grupe; najviSe je
izrazen kod teskih elemenata p-bloka.

7.19 DDAGONALNI ODNOSI

Dijagonalna relacija (odnos) oznacava sli¢nost izmedu dijagonalnih susjeda u glavnim
grupama periodnog sistema. Dio razloga za ovu slicnost mozZe se uociti na Sl. 7.26 1 7.31 ako se
skoncentriSemo na boje (MP: Necete ih uociti u ovom kupusu.), koje pokazuju generalne
trendove u atomskim radijusima i energijama jonizacije. Obojene trake slicnih vrijednosti leze
duZ dijagonalnih linija u periodnom sistemu. Dijagonalne relacije korisne su za predvidanje
osobina elemenata i njihovih jedinjenja.

Dijagonalne trake metaloida, koji dijele metale od nemetala, primjer su dijagonalne
relacije. Tako postoji hemijska slicnost litijuma i magnezijuma, kao i berilijuma i aluminijuma
Npr., i litijum 1 magnezijum reaguju direktno s azotom formirajuci nitride. Slicno aluminijumu,
berilijum reaguje i sa kiselinama i sa bazama. Vidje¢emo mnogo primjera te dijagonalne
slicnosti kada se detaljno posvetimo elementima (MP: U poglavlju 19, sre¢om ne na ovom
kursu).

Elementi povezani dijagonalnom relacijom cesto imaju sli¢ne osobine.
7.20 ELEKTRONSKI AFINITET

Elektronski afinitet, E,,, jednog elementa je energija koja se oslobodi kada se jedan elektron
doda atomu tog elementa u gasnoj fazi. Veliki elektronski afinitet znac¢i da se mnogo energije
oslobodi kada se elektron prikaci na atom. Negativni elektronski afinitet znaci da se mora dodati
energija da bi se elektron prilijepio za atom.

Electron
affinity
Si : | (kJ-mol 1
+13+ >300
200-300
100-200
0-100
<0

Ge
+11&

Period

Sn
<1146 4103

Pb Bi
+35 +91

SI. 7.40 Varijacija elektronskog afiniteta (u kJ.mol'") elemenata glavnih grupa. Kada su date
dvije vrijednosti, prva se odnosi na obrazovanje jednostruko naelektrisanog anjona, a druga na
dodatnu energiju potrebnu da se formira dvostruko naelektrisani anjon.
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Sl. 7.40 pokazuje varijaciju elektronskog afiniteta kroz periodni sistem. Ona je mnogo
manje periodi¢na nego varijacija radijusa i energije jonizacije. Medutim, jasno je vidljiv jedan
Siroki trend: elektronski afiniteti su najve¢i prema gornjem desnom dijelu periodnog sistema,
blizu trougla od kiseonika, fluora i hlora. U tim atomima gostuju¢i elektron zauzima jednu p-
orbitalu blizu visoko naelektrisanom jezgru, i moZe se ocekivati da ¢e njihova privlacnost biti
prilicno velika.

Kada se jedan elektron prikljuci valentnoj ljusci atoma nekog elementa iz 17. grupe,
ljuska postaje kompletna i svaki sljede¢i elektron pocinjao bi novu ljusku. U toj ljusci on ne
samo da bi bio dalje od jezgra, ve¢ bi osjecao i odbijanje negativnog naelektrisanja ve¢ prisutnih
elektrona. Rezultat toga je da je drugi elektronski afinitet fluora jako negativan, Sto znaci da je
potrebno mnogo energije da bi se od F* formirao F. Posljedica toga je da su jonska jedinjenja
halogena obrazovana od jednostruko naelektrisanih jona kao $to je F, a nikada od dvostruko
naelektrisanih jona kao F.

U atomima 16. grupe, kao O i S, postoje dvije praznine u valentnoj p-orbitali i tu se
mogu smjestiti dva dodatna elektrona. Prvi elektronski afinitet je pozitivan. Medutim, pripajanje
drugog elektrona zahtijeva energiju zbog odbijanja negativnih naelektrisanja ve¢ formiranih u
O i S. Razlika u odnosu na halogene je, medutim, Sto se drugi elektron moze smjestiti u
valentnu ljusku koja u jednostruko naelektrisanom jonu ima jo$ jednu prazninu. Prema tome,
ocekujemo da je manje energije neophodno da se od O formira 0%, nego F od F, gdje takva
praznina ne postoji [uporedi dijagrame (7) i (8)]. Zaista, kada se prvi elektron doda na neutralni
atom O oslobada se 141 kJ.mol'l, a da bi se dodao drugi elektron i time formirao O” mora se
utroiti 844 kJ.mol, tako da je ukupna energija potrebna da se obrazuje O* iz O jednaka 703
kJ.mol". U poglavlju 8 vidje¢emo (MP: Ne¢emo na ovom kursu!) da se ta energija moze dobiti
u hemijskim reakcijama, 1 stoga su joni O* tipi¢ni za metalne okside.

Elementi s najve¢im elektronskim afinitetom su kiseonik, fluor i hlor. Atomi 17.
grupe mogu dobiti jedan elektron uz oslobadanje energije, atomi 16. grupe mogu primiti
dva elektrona uz utrosak hemijski dostupne energije; tako halogeni obrazuju tipicno X
jone, a elementi 16, grupe X* jone.

HEMIJA I PERIODNI SISTEM

Kako je periodni sistem skup elektronskih konfiguracija, moZemo ga Koristiti da bismo
predvidjeli osobine elemenata, nakon $to smo ih locirali u periodnom sistemu.

7.21 ELEMENTI s-BLOKA

Elementi s-bloka imaju malu energiju jonizacije, Sto znaci da se njegov spoljnji elektron moze
lako otpustiti. Elementi prve grupe formiraju +1 jone, kao Li*, Na* i K*. Analogno, elementi
druge grupe obrazuju +2 jone, kao Mg**, Ca** i Ba®*. Elementi s-grupe ¢e reagovati kao metali,
sa svim osobinama koje implicira ime metal (Tabela 7.3). Kako su jonizacione energije
najmanje pri dnu svake grupe i elementi tada najlakSe gube svoje valentne elektrone, teski
elementi cezijum i barijum reagova¢e mnogo energicnije od svih elemenata druge (?) grupe.

Berilijum, na vrhu druge grupe, ima najvecu jonizacionu energiju u bloku. On stoga teze
gubi svoje elektrone nego ostali elementi te grupe i ima najmanje izraZen metalni karakter.
Jedinjenja svih elemenata s-bloka (s izuzetkom berilijuma) su jonska.
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Svi elementi s-bloka su reaktivni metali koji formiraju bazne okside.

Tabela 7.3 Karakteristike metala i nematala

Metali Nemetali

Fizicke osobine

dobri provodnici elektriciteta slabi provodnici elektriciteta

duktilni neduktilni

kovni, sjajni nekovni

tipicno:  Cvrsti, visoka tacka topljenja, dobro | niska tacka topljenja, slabi provodnici

provodenje toplote toplote

Hemijske osobine

reaguju s kiselinama ne reaguju s kiselinama

formiraju bazne okside (koji reaguju s kiselinama) formiraju kisele okside (koji reaguju s
bazama)

formiraju katjone formiraju anjone

formiraju jonske halogenide formiraju kovalentne halogenide

7.22 ELEMENTI p-BLOKA

Elementi s lijeve strane p-bloka imaju energije jonizacije koje su dovoljno male da bi se na njih,
posebno na teZe, prenijele neke metalne osobine elemenata s-bloka. Metaloidi, elementi koji
leZze duz granice izmedu metala p-bloka i nemetala, protezu se dijagonalno preko periodnog
sistema (SI. 7.42). Medutim, jonizaciona energija metala p-bloka je prili¢no visoka, tako da su
oni manje reaktivni od elemenata s-bloka.

Grupa
18

P 1 2 13 14 15 16 17
e 2 B
r 3 Al | Si
i 4 Ga | Ge | As
o 5 In | Sn | Sb | Te
d 6 Pb | Bi | Po
a 7

Sl. 7.42 Metaloidi se javljaju duz dijagonalne trake izmedu metala i nemetala. Lokacija
metaloida reflektuje dijagonalnu relaciju izmedu elemenata.

U 14. grupi, olovo i kalaj su metali; medutim, iako su kovni i provode elektricitet, oni
nisu ni priblizno reaktivni kao elementi s-bloka i mnogi od elemenata d-bloka. To je razlog Sto
se Celicne posude kalajisu i Sto se kalaj vijekovima koristio u legurama kao $to je npr. bronza,
da bi se obezbijedila zastita od korozije. Olovo se koristi ve¢ 2000 godina za pravljenje
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vodovodnih cijevi, jer je jako rezistentno na koroziju. To se, medutim, sve manje radi, jer se
sada zna da su jedinjenja olova toksi¢na (otrovna).

Elementi na desnoj strani p-bloka imaju karakteristicno velike elektronske afinitete: oni
primaju elektrone da bi popunili valentne ljuske. Osim metaloida telura i polonijuma, ¢lanovi
16. grupe su nemetali. Oni tipicno prave molekularna jedinjenja jedan s drugim i reaguju s
metalima, pri ¢emu ¢ine anjone u jonskim jedinjenjima. Fluor formira anjonska ili molekularna
jedinjenja sa svim elementima osim helijuma, neona i argona.

Elementi p-bloka teze da dobiju elektrone da bi kompletirali valentne ljuske; oni se
protezu od metala, preko metaloida, do nemetala.

7.23 ELEMENTI d-BLOKA

Svi elementi d-bloka su metali. Njihove osobine su na prelazu izmedu osobina elemenata s- i p-
bloka, na osnovu ¢ega su dobili ime prelazni elementi.

Jedna od karakteristika elemenata d-bloka je da mnogi od njih formiraju jedinjenja sa
nizom oksidacionih stanja. Gvozde, kao $to smo vidjeli, obrazuje gvozde(Il) i gvozde(IIl) jone,
Fe®* i Fe™*. Bakar formira bakar(I) i bakar(Il) jone, Cu* i Cu*. Kalijum, metal s-bloka, ima 4s'
valentnu konfiguraciju kao i bakar, ali obrazuje samo jedan tip jona, K*. Uzrok ove razlike
moZe se ustanoviti kada se uporede energije druge jonizacije K i Cu, koje su respektivno 1960
kJ.mol* 1 3070 kJ.mol". Da bi se formirao Cu**, elektron se izbacuje iz d-podljuske [Ar]3d';
medutim, da bi se dobio K**, elektron bi se morao udaljiti iz kalijumovog (elektronskog) jezgra
tipa argona. Kako tako ogromni iznos energije nije dostupan u hemijskim reakcijama, kalijum
moZe izgubiti samo svoj 4s elektron.
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8. UNUTAR MATERIJALA: HEMIJSKA VEZA

Hemijska veza se formira ako rezultujuci raspored atoma ima manju energiju od odvojenih
atoma. Atomi natrijuma i hlora veZu se jedan za drugi kao joni, jer ¢vrsti natrijum hlorid ima
niZu energiju nego gas daleko razdvojenih natrijumovih i hlorovih atoma. Vodonik i azot se
vezuju u amonijak, NHjs, jer gas koji se sastoji od molekula NH3 ima manju energiju nego gas
koji se sastoji od istog broja atoma vodonika i azota. Stavide, ako se najniZa energija moze
posti¢i obrazovanjem jona, tada nastaju joni. Ako se najniZa energija postize dijeljenjem
elektrona (MP: Ne misli se na dijeljenje elektrona na parcice elektrona, ve¢ na to da dva atoma
imaju zajednicke elektrone), tada se formiraju molekuli.

Sve energetske promjene koje se dogadaju kada se formira veza prouzrokovane su
promjenom lokacije valentnih elektrona iz spoljnjih ljusaka atoma. O¢ekujemo, dakle, da ¢emo
moci objasniti formiranje veze na osnovu elektronske strukture atoma, kojom smo se bavili u
poglavlju 7. Kako je elektronska struktura atoma povezana s poloZajem atoma u periodnom
sistemu, mo¢i ¢emo predvidjeti sposobnost atoma da gradi vezu na osnovu njegove grupe i
periode.

Americki hemicar G.N. Lewis (Luis), jedan od najvec¢ih od svih hemicara, uveo je
osnove savremenog razumijevanja formiranja veze. Veliki dio ovog poglavlja bazira se na
njegovim idejama.

JONSKA VEZA

Jonska veza je privlacenje izmedu suprotnih naelektrisanja katjona i anjona. Npr., privlacenje
izmedu Na* i CI rezultuje stvaranjem jonskog jedinjenja natrijum hlorida. Nijedna veza nije
Cisto jonska, ali jonski model, opis veze preko jona, dobro funkcioni$e u mnogim jedinjenjima.
On je posebno prikladan za opisivanje jedinjenja metalnih elemenata, specijalno onih iz s-bloka,
sa nemetalima. Metali imaju malu energiju jonizacije, tako da relativno lako mogu otpustiti
svoje valentne elektrone i tako formirati katjone.

8.1. LUISOVI SIMBOLI ZA ATOME I JONE

Lewis je uveo veoma jednostavan nacin za pracenje puta valentnih elektrona kada atomi
formiraju jonske veze. Postupak je takode od koristi za predvidanje hemijske formule jonskih
jedinjenja.

Luisov simbol sastoji se od hemijskog simbola elementa i tacke za svaki od njegovoh
valentnih elektriona. Tipicni primjeri su

H- He: :N- -O- :Cl- K- Mg:

Jedna tacka predstavlja jedan usamljeni elektron u orbitali. Par tacaka predstavlja dva sparena
elektrona u istoj orbitali. Luisov simbol za azot, npr., predstavlja valentnu elektronsku
konfiguraciju 2322p)(12py12pz1 s dva elektrona sparena u jednoj s-orbitali i tri nesparena elektrona
u odvojenim p-orbitalama. Luisov simbol je vizuelni rezime konfiguracije valentne ljuske
atoma, i on nam omogucava da vidimo Sta se deSava s elektronima kada formiraju jone.

Da bismo izveli formulu jednog jonskog jedinjenja, prvo uklonimo tacke iz Luisovog
simbola za metalni atom. Zatim prebacimo te tacke na Luisov simbol za nemetalni atom i na taj
nacin kompletiramo njegovu valentnu ljusku. Poslije toga podesimo brojeve atoma svake vrste
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tako da su sve taCke koje su sklonjene sa simbola metalnih atoma, smjeStene u simbole
nemetalnih atoma. Kona¢no, dodajemo naelektrisanje jona. Jednostavan primjer je formiranje
kalijum hlorida:

K- +:Cl- —K*[:Cl:]

Skup simbola K*[:(:j_'l:]" je Luisova formula za kalijum hlorid. Elektron koji je pruzio na
raspolaganje atom kalijuma, smjeSten je u jedinu prazninu u (MP: valentnoj ljusci) atomu(a) Cl,
tako da je hemijska formula za kalijum hlorid KCI. Jone treba da kombinujemo tako da
dobijemo neutralnu formulu. Za kalcijum hlorid treba da imamo dva atoma Cl da bismo
smjestili dva elektrona koja daje atom Ca:

Slijedi da je hemijska formula kalcijum hlorida CaCl,.

U svim slucajevima transfer elektrona rezultuje formiranjem okteta elektrona,
elektronskom konfiguracijom szp6, u svakom atomu. Vodonik, litijum i berilijum su izuzeci od
tog pravila, jer je n = 1 ljuska kompletirana sa samo dva elektrona. Vodonik ili gubi elektron,
¢ime formira ogoljeni proton, ili dobija jedan elektron da bi postigao helijumsku konfiguraciju
1s%, jedan duplet [MP: Nemam pojma kako bi se ovo prevelo — mozda ,,par“? Ali, to je
rezervisano za ne$to drugo. Po analogiji sa ,,oktetom*, moglo bi se re¢i ,,duo* (da se radi o
muzici, to bi sigurno bilo na mjestu); moZzda ,tandem®, kao u fudbalu?]. Sli¢no, litijum
([Hze]251) i berilijum ([He]2s) gube elektrone i formiraju helijevske duplete kada postanu Li* i
Be™".

Kada jedan metalni atom s-bloka formira katjon, on gubi svoj valentni elektron i ostaje
samo sa svojim (elektronskim) jezgrom. Ovo jezgro ima oktetsku konfiguraciju prethodnog
plemenitog gasa. Kalcijumov atom, npr. ima konfiguraciju argonovskog tipa. Metali s lijeve
strane p-bloka mogu takode da izgube svoje s- i p-elektrone. Medutim, ako to ucine, atomi
cetvrte i jo§ niZih perioda ostavljaju plemeniti gas okruZen dodatnom kompletnom podljuskom
d-elektrona. Npr., galijum obrazuje jon Ga™ s konfiguracijom [Ar]3d'’. d-elektroni atoma p-
bloka ¢vrsto su vezani za (atomsko) jezgro i u vecini slucajeva ne bivaju otpusteni.

Za anjone, s’p° konfiguracija (ili 1s* u sludaju hidridnog jona, H) odgovara
kompletiranoj valentnoj ljusci. Ona korespondira konfiguraciji atoma slijedeceg plemenitog
gasa. Oksidni jon (Oy), npr., ima neonovsku konfiguraciju, a sulfidni jon (S*) argonovsku.

U poglavlju 7.18 vidjeli smo da efekt inertnog para implicira da elementi prikazani na
Sl. 7.37 mogu da izgube ili svoje valentne p-elektrone, ili sve svoje valentne p- i s-elektrone.
Sli¢no, u poglavlju 7.23 uocili smo da mnogi ¢lanovi d-bloka mogu izgubiti razliite brojeve
elektrona. U svim ovim slu¢ajevima mogu se dobiti razlicita jonska jedinjenja, kao npr. SnO i
SnO; za kalaj. Ovu osobinu — sposobnost obrazovanja niza jedinjenja — zva¢emo varijabilnom
(promjenljivom) valentnoscu.

Formiraje jonskih veza predstavlja se Luisovim simbolima preko gubljenja ili
dobijanja elektrona (tacki) sve dok obje vrste ne postignu elektronski oktet.

8.3. OSOBINE JONSKIH JEDINJENJA

Jonska Cvrsta tijela su skupovi pravilno (regularno) sloZenih katjona i anjona. U slucaju
natrijum hlorida, pozitivni joni natrijuma alterniraju sa negativnim hloridnom jonima, i veliki
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broj suprotno naelektrisanih jona poredan je u sve tri dimenzije (SI. 8.7). Jonska Cvrsta tijela
primjer su kristalnih ¢vrstih tijela, tj. cvrstih tijela koja se sastoje od pravilno sloZenih atoma,
molekula ili jona.

y

(

Sl. 8.7 Kristal natrijum hlorida

Jaka privlacna sila izmedu suprotno naelektrisanih jona u jonskim kristalima uslovljava
njihove tipi¢ne osobine, kao §to su visoke tacke topljenja i klju¢anja (MP: Kljuca tecnost koja je
nastala topljenjem kristala, a ne sam kristal!) i krtost. Potrebna je visoka temperatura da bi se
joni pokrenuli jedan od drugog i obrazovali te¢nost, a jos viSa temperatura da bi se oni preveli u
jonski gas. Jonski kristali su krti ba$ zbog tih jakih privlacnih i odbojnih sila. Ne moZemo gurati
jedan blok jona u odnosu na drugi; umjesto toga, kada tresnemo jonski kristal, on pokazuje
tendenciju da se rasprsne u parcice.

Jedan od nacina da se joni iz jonskog kristala razdvoje bez zagrijavanja je da da ih
rastvorimo u vodi. Mnogi jonski kristali su rastvorni u vodi. Kada se jonski kristal rastvori, joni
su razdvojeni molekulima vode i tako dobijamo elektroliticke rastvore (MP: elektrolite).
Pokretni joni provode elektricitet. Neka jonska ¢vrsta tijela, kao MgO i AgCl, nisu rastvorni u
vodi: privlacenje izmedu njihovih katjona i anjona isuviSe je jako da bi oni mogli biti
rastavljeni.

Sada vidimo zasto je Priroda upotrebila jednu jonsku ¢vrtu materiju, kalcijum fosfat, za
naSe skelete: mali, dvostruko naelektrisani joni kalcijuma i trostruko naelektrisani fosfatni joni
privlace se tako jako da obrazuju krut, nerastvoran ¢vrsti materijal. Sreca nasa Sto se kalcijum
fosfat ne rastvara u vodi! Ako bi bio rastvoran, skelet bi nam se rastvorio u te¢nostima
sopstvenog tijela! Ipak, kalcijum fosfat nije sasvim nerastvoran, i svaki dan mali dio kalcijuma
u naSem tijelu se rastvori, pa mora biti zamijenjen. U protivnom, doslo bi do dezintegracije
kostiju. Jedite zato kre¢njak svakog dana! (MP: Ovo je malo slobodniji prevod!)

Joni su sloZeni u regularne Kkristalne strukture. Jonski Kkristali imaju visoke tacke
topljenja i kljucanja, krti su i formiraju elektrolite kada se rastvore u vodi.

KOVALENTNE VEZE

Nemetalni elementi ne mogu obrazovati jednoatomske katjone, jer je njihova energija jonizacije
isuviSe velika. Medutim, znamo da se nemetali medusobno kombinuju: postojanje miliona
razli¢itih jedinjenja ugljenika, vodonika i kiseonika je samo po sebi dovoljan dokaz! Priroda
veze izmedu nemetala bila je zagonetka do 1916., kada je Lewis naSao objasnjenje. Briljantnom
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intuicijom, a prije nego S$to je iko znao o kvantnoj mehanici ili elektronskim orbitalama, Lewis
je sugerisao da je kovalentna veza par elektrona koje medusobno dijele (MP: odnosno, koji su
zajednicki za) dva atoma.

8.4 OD ATOMA DO MOLEKULA

Lewis je znao da dva elektrona zajednickog para mogu da privlace jezgra izmedu kojih se
nalaze. Privla¢na sila izmedu elektronskog para i jezgara gura dva atoma jedan prema drugome
(2). Lewis nije mogao da zna zasto se radi o paru, a ne o nekom drugom broju elektrona.
Objasnjenje je doslo tek sa razvojem kvantne mehanike u dvadesetim godinama (dvadesetog
vijeka) i sa otkri¢em Paulijevog principa iskljucenja.

:

(2) Zajednicki elektronski par

Najprostoji primjer je molekul H», prikazan na SI. 8.9. Na pocetku dva atoma vodonika
imaju po jedan valentni elektron u 1s orbitali. Kada se atomi priblizavaju jedan drugome,
njihove orbitale se mijeSaju (stapaju) i dva elektrona koja zauzimaju te orbitala se sparuju. Kada
su orbitale stopljene, dva ls elektrona su podjednako privuceni jezgrima i podijeljeni izmedu
njih. Elektronska gustina izmedu jezgara veca je nego sa njihovih (MP: suprotnih) strana. Kako
atomi ne otpustaju potpuno svoje elektrone, nije neophodno da im se dovede ukupna energija
jonizacije. Dijeljenje elektronskog para odgovara djelimicnom otpustanju elektrona, tako da je
potrebno manje energije. U kovalentnoj vezi, svaki vezani atom moZe doprinijeti jednim
elektronom zajednickom elektronskom paru, ili jedan atom moZe da uloZi oba elektrona. U oba
slu¢aja zajednicki elektronski par nalazi se izmedu dva susjedna atoma i vezuje ih.

Sl. 8.9 Formiranje kovalentne veze izmedu dva vodonikova atoma.
Nemetali obrazuju kovalentne veze dijeleci parove elektrona.
8.5. OKTETNO PRAVILO I LUISOVE STRUKTURE
Koliko kovalentnih veza moze da obrazuje jedan atom? Kada se formira jonska veza, jedan

atom gubi elektrone, a drugi ih prima, dok oba ne postignu konfiguraciju odgovarajuceg
plemenitog gasa — duplet za elemente oko helijuma, a oktet za druge elemente. U kovalentnim



55

vezama, atomi dijele elektrone dok ne dostignu konfiguraciju plemenitog gasa. Luis je to
nazvao pravilom okteta:

Pri formiranju kovalentne veze atomi teze da kompletiraju svoje oktete dijeleci
parove elektrona.

Azot (:N- ) ima pet valentnih elektrona i potrebna su mu tri dodatna da bi kompletirao oktet.
Hlor (.¢. ) ima sedam valentnih elektrona i treba mu samo jedan da kompletira oktet. Argon
(Ar) veé ima kompletni oktet i ne pokazuje namjeru da dijeli bilo kakve nove elektrone.
Vodonik ( H*) zahtijeva jo$ jedan elektron da bi dostigao helijumski duplet.

Valenca (valentnost) jednog elementa je broj kovalentnih veza koje formira atom tog
elementa. Ovaj broj se najlakSe nalazi koriS¢enjme istih Luisovih simbola koje smo uveli
diskutuju¢i jonsku vezu. Uzmimo molekul vodonika, H,. Oba atoma kompletiraju svoje
helijumske duplete dijele¢i medusobno elektrone:

H+ H HH ili H-H

Simbol H-H, u kojem crtica reprezentuje zajednicki elektronski par (kovalentnu vezu izmedu
atoma), je najprostiji primjer jedne Luisove strukture, dijagrama koji pokazuje kako je
elektronski par podijeljen izmedu atoma u molekulu. Kako vodonik kompletira svoj duplet
dijeleci jedan par elektrona, njegova valentnost je 1 u svim njegovim jedinjenjima.

Atom fluora ima sedam valentnih elektrona i zahtijeva joS jedan da bi kompletirao svoj
oktet. On to moze postici prihvatajuci diobu elektrona sa nekim drugim atomom, npr. sa drugim
atomom fluora:

F + F ——> or F—F

Krugovi su nacrtani oko oba fluorova atoma da bi pokazali kako svaki od njih postiZe oktetnu
strukturu dijele¢i jedan elektronski par. Valentnost fluora je, prema tome, 1, kao i vodonika.

Na osnovu Luisove strukture vidimo da F, ima usamljene parove elektrona, tj. parove
elektrona koji ne u€estvuju u vezi. Usamljeni parovi susjednih F atoma medusobno se odbijaju,
i to odbijanje je skoro dovoljno da nadvlada pogodnu (MP: u smislu stabilnosti molekula)
privlacnu silu vezujuceg elektronskog para koji drZi na okupu molekul F,. Ovo odbijanje razlog
je Sto je gas fluor tako reaktivan: atomi su tek slabo vezani u molekul F,. Mnogi drugi (ne samo
dvoatomski) molekuli imaju usamljene elektronske parove. Medu dvoatomskim molekulima,
samo H, nema nijedan usamljeni par.

Atomi nemetala dijele elektrone jedan s drugim sve dok ne kompletiraju svoje
oktete (ili duplete); Luisova struktura pokazuje raspored elektrona u vidu zajednickih
parova (ili crtica) i usamljenih parova (parova tackica).

STRUKTURA VISEATOMSKIH VRSTA

Vidjeli smo kako parovi atoma grade veze. Atomi u viSeatomskim molekulima i jonima takode
se vezuju kovalentnim vezama. Svaki od atoma kompletira svoj oktet (ili duplet, kada se radi o
vodoniku) dijele¢i parove elektrona sa svojim neposrednim susjedima. Svaki zajednicki par
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racuna se kao jedna kovalentna veza i predstavlja se crticom izmedu dva atoma.
8.6 LUISOVE STRUKTURE

Najprostiji organski molekul je metan, CHs. Da bismo napisali njegovu Luisovu strukturu,
brojimo valentne elektrone koji su na raspolaganju svim atomima molekula. Za metan, Luisovi
simboli su

:C H- H- H- H-

tako da imamo 4 + (4 . 1) = 8 valentnih elektrona. Sljede¢i korak je rasporediti tacke, koje
predstavljaju elektrone, tako da atom ugljenika ima oktet, a svaki od atoma vodonika po duplet.
Crtamo raspored pokazan na lijevoj strani (3). Luisova struktura metana se tada moze precrtati
kao na desnoj strani (3). Kako je atom ugljenika vezan sa Cetiri veze za druge atome, kaZemo da
je Cetvorovalentan. Skoro sva jedinjenja ugljenika su Cetvorovalentna (MP: Preciznije, u skoro
svim svojim jedinjenjma ugljenik je cetvorovalentan).

(3) Metan, CH4

Jedan zajednicki par elektrona naziva se (MP; Cini) jednostrukom vezom. Medutim,
atomi mogu dijeliti i dva ili tri elektronska para. Dva zajednicka elektronska para cine
dvostruku vezu, a tri para trostruku vezu. Npr., dvostruka veza izmedu atoma ugljenika i
koseonika , C::O javlja se kao Luisova struktura C=0O. Sli¢no, trostruka veza, kao C::C
predstavlja se sa C=C. Dvostruke i trostruke veze zajedno se nazivaju viSestrukim vezama.
Kao i ranije, svaka linija (crtica) predstavlja jedan elektronski par. Prema tome, dvostruka veza
ukljucuje ukupno Cetiri, a trostruka veza Sest elektrona.

Nekada ¢emo biti nesigurni kada se radi o rasporedu elektrona u viSeatomskim
molekulima. Npr., §ta je centralni atom? Dobro orijentaciono pravilo u takvoj situaciji je da se
za centralni atom izabere atom s najmanjom jonizacionom energijom. Takav raspored Cesto
vodi do najniZe energije, jer nominovani centralni atom zahtijeva najmanje energije da bi
otpustio svoje elektrone i podijelio ih sa svojim susjedima. Atomi sa velikom energijom
jonizacije mogu da zadrze svoje elektrone u obliku usamljenih parova. Medutim, vodonik
nikada nije centralni atom, jer on moZe da gradi samo jednu vezu.

Drugo orijentaciono pravilo je aranZirati atome simetricno oko centralnog atoma. Npr.,
SO, je OSO, a ne SOO. U hemijskim formulama, posebno jednostavnim, centralni atom se
obi¢no piSe na prvom mjestu, a slijede mu atomi vezani za njega. Npr., u jedinjenju s
hemijskom formulom OF,, raspored atoma je ustvari FOF, a ne OFF; u PO43 ", P-atom je
smjesten u centar izmedu Cetiri O-atoma. (MP: Ali, uobicajeno je pisati H,O, a ne OHy, iako je
O centralni atom!) U oksokiselinama, vodonikovi atomi su vezani za atome kiseonika, a ovi za
centralni atom. Primjer je sumporna kiselina, H,SOy4, koja ima strukturu (HO),SO..

Ako usvojimo joS§ nekoliko karakteristi¢nih pravila, uStedjeemo puno vremena. Npr.,
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»krajnji (MP: engleski ,,terminal*‘) halogeni atom, tj. halogeni atom vezan samo za jedan atom,
uvijek ima jednostruku vezu i tri usamljena para:

"Fr Gl Br -l

Osim u CO, terminalni atomi kiseonika i sumpora formiraju ili jednostuku vezu sa tri usamljena
para, ili dvostruku vezu sa dva usamljena para:

—o il =gy =S- ili =§

Isti opSti postupak koristi se i za viSeatomske jone, kao amonijum jon NH,", ili sulfatni jon
SO, Jednostavno podesite ukupan boj tadaka tako da reprezentuju ukupno naelektrisanje. Za
katjon, oduzmite jednu tacku za svako pozitivno naelektrisanje ukupne strukture, jer svako
pozitivno naelektrisanje odgovara gubitku jednog elektrona. Za anjon, dodajte jednu tacku za
svako negativno naelektrisanje. Npr., sulfatni jon, SO42', ima 6 (od atoma S) + 4 .6 (od Cetiri
atoma O) + 2 (za naelektrisanje —2) = 32 elektrona; dakle, on ima 16 elektronskih parova.
Katjoni i anjoni moraju se tretirati odvojeno: oni su individualni joni, tj. nisu povezani
zajedniCkim parovima elektrona. Luisova struktura amonijum sulfata, (NH4)>,SO4, npr., piSe se
kao tri uogradena (MP: Moj skromni doprinos maternjem jeziku!) jona (5). Znak na desnom
gornjem vrhu svake zagrade pokazuje naelektrisanje odgovarajuceg jona: ono pripada cijelom
jonu, a ne nekom individualnom atomu.

+ :0): 2~ H +

(5) Amonijum sulfat, (NH4),SO4

Luisova struktura viSeatomskih vrsta (MP: molekula, jona) dobija se koriSéenjem
svih valentnih elektrona za kompletiranje okteta (ili dupleta) prisutnih atoma, Sto vodi do
formiranja jednostrukih ili viSestrukih veza, a ostavlja neke elektrone kao usamljene
parove.

8.7. REZONANCUA

U nekim Luisovim strukturama viSestruke veze mogu se pisati na nekoliko razli¢itih mjesta.
Uzmimo nitratni jon, NO5". Tri Luisove strukture u (8) razlikuju se samo po polozaju dvostruke
veze. Sve tri su valjane strukture i imaju egzaktno jednaku energiju. Nema nikakvih razloga da
jednu pretpostavimo drugoj, pa se postavlja pitanje koja je korektna. Odgovor je da nijedana
sama za sebe nije korektna. Ako bi jedna od njih bila korektna, oc¢ekivali bismo dvije duge
jednostruke veze i jednu kratku dvostruku vezu (MP: Ovo vam je novo! Nije vam joS$ receno da
visestruke veze, po pravilu, odgovaraju manjim rastojanjima izmedu atoma, u poredenju sa
situacijom kada su oni vezani jednostrukom vezom.) Medutim, eksperimenti kazu da su sve
veze u nitratnom jonu jednake (124 pm). One su duze nego tipi¢ne dvostuke veze, kao npr. u
N=0 (120 pm), a krace nego tipi¢na jednostuka N-O veza (140 pm). Veze u nitratnom jonu



58

imaju, dakle, karakter izmedu jednostruke i dvostruke veze.

e T 7T %

®)

Kako su sve tri veze identi¢ne, bolji model za nitratni jon je smjesa (MP: ili ,,superpozicija®, ili
,.kombinacija“; nikako ,,smjesa“ o kojoj je bilo govora u poglavlju 1 — tamo se radilo o smjesi
elemenata) sve tri Luisove strukture. Ta kombinacija struktura, koja se naziva rezonancijom,
predstavljena na Sl. (9) strijelicama sa dva vrha. SmjeSana struktura je rezonantni hibrid
individualnih Luisovih struktura. Rezonancija se treba shvatiti kao smjesa individualnih
Luisovih struktura, a ne ne kao skakutanje molekula izmedu njih, bas kao $to je mula (MP: ili
mazga, nisam siguran) ,,smjesa‘“ konja i magarca, a ne kreatura koja osciluje izmedu njih (MP:
A §to ovako lijepo nisu objasnili i 2pxl2pyl, 2p<'2p. i 2py12pz1 elektronske konfiguracije?).

:(‘T: N :0: ‘|— 6|

GG GN—G N

(9) Nitratni jon, NO3

Za elektrone ukljuene u rezonantne strukture kaze se da su delokalizovani.
Delokalizacija znac¢i da se dodatna elektronska gustina prouzrokovana drugim elektronskim
parom u dvostrukoj vezi ne dijeli izmedu dva odredena atoma, ve¢ je rasprostranjena preko
nekoliko atoma.

Benzen (MP; staro, poznatije ime, benzol), C¢Hg, je drugi primjer molekula koji se
opisuje kao rezonantni hibrid. On se sastoji od jednog heksagonalnog (Sestougaonog) prstena od
Sest atoma ugljenika, s po jednim vodonikovim atomom nakacenim na svaki od njih (11). Jedna
od Luisovih struktura koja doprinosi rezonancionom hibridu pokazana je na Sl. (12). Ona se
naziva Kekuleovom strukturom, po njemackom hemicaru Friedrichu Kekuleu (Fridrih
Kekule) (MP: Sreo sam mu statuu septembra 1974, dok sam ocajnicki trazio svoj buduéi institut
u Wegelerstrasse 12 u Bonnu), koji ju 1865. (u)tvrdio da benzen ima cikli¢nu strukturu s
naizmjenicnim jednostrukim i dvostrukim vezama. Struktura se obi¢no pojednostavljeno crta
kao jednostavan Sestougaonik (13).

Medutim, Kekuleova struktura ne odgovara Cinjenicama koje su hemicari sakupili. S
jedne strane, benzen ne ucestvuje u reakcijama tipicnim za jedinjenja s dvostrukim vezama.
Kekuleova struktura takode sugeriSe da benzen treba da ima dvije razli¢ite duZine veza: tri duze
jednostruke (154 pm) i tri krac¢e dvostruke veze (134 pm). Umjesto toga, eksperimentalno je
nadeno da su svih Sest veza u prstenu su jednake duZine (139 pm). Stavise, svih Sest lokacija na
prstenu (MP: misle valjda na rogljeve Sestougaonika) su iste; ako bi Kekuleova struktura bila
korektna, tada bi postojala dva razlicita dihlorbenzola sa susjednim hlorovim atomima, kao $to
je pokazano na Sl. (14). Medutim, poznat je samo jedan (MP: takav) dihlorbenzol.
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H\C/é\c/ﬁ (11) Benzen

H IC\c/ ! SH

$
(12) Kekuleova struktura (13) Kekuleova struktura, skracena forma
Cl Cl
cl cl
<>
(14) Dihlorbenzen (15) Benzenova rezonantna struktura

Ove osobine molekula benzena mogu se objasniti ako primijetimo da u stvari postoje
dvije Kekuleove strukture: one se razlikuju samo u polozajima dvostrukih veza (15). Ove dvije
strukture imaju egzaktno jednaku energiju i medusobno su smjeSane. Kao rezultat te
rezonancije, elektronska gustina dvostrukih C-C veza (MP: Ovog puta C-C nije oznaka za
jednostruku vezu, ve¢ generalno za vezu dva ugljenikova atoma!) rasprostranjena je po cijelom
molekulu, daju¢i tako svakoj vezi i elektronskoj gustini karakter intermedijaran izmedu onih
koji odgovaraju jednostrukim i dvostrukim vezama. Svih Sest C-C veza su identi¢ne; njihova
ekvivalentnost se ilustruje krugom unutar Sestougaonika (16). Vidimo sada (17) zaSto moze
postojati samo jedan dihlorbenzen sa hlorovim atomima vezanim za susjedne atome ugljenika.

Cl

Cl

(16) Benzen, C¢Hg (17) 1,2-Dihlorobenzen, C¢H¢Cl,

Rezonancija stabilizuje molekul sniZavaju¢i mu ukupnu energiju. Ta stabilizacija, koja
se moze objasniti pomocu kvantne mehanike, ¢ini benzen manje reaktivnim nego Sto bi se
ocekivalo od molekula sa tri dvostruke ugljenik-ugljenik veze. Rezonancija rezultuje najve¢im
smanjenjem energije kada strukture koje joj doprinose imaju jednaku energiju. Medutim, jedan
molekul je smjesa svih zamislivih/razumnih) Luisovih struktura, ukljucujuéi i one sa razli¢itim
energijama. VidjeCemo da cak i strukture sa viSe od osam elektrona u valentnoj ljusci mogu
doprinositi rezonanciji. Strukture sa najniZom energijom najvise doprinose ukupnoj strukturi, u
smislu da ako hibrid zamislimo kao smjesu svih moguc¢ih Luisovih struktura, tada je u toj smjesi
najzastupljenija struktura s nanjiZom energijom.

Rezonancija se javlja samo medu strukturama s istim rasporedom atoma, a razli¢itim
rasporedom elektronskih parova. Npr., iako bismo mogli napisati dvije hipoteti¢ne strukture
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molekula diazotoksida, NNO i NON (MP: To oni samo misle da su hipoteticne!), izmedu njih
nema rezonancije, jer su atomi na razlic¢itim lokacijama.

Rezonancija je mjeSanje struktura s isim rasporedom atoma, ali razliitim
rasporedom elektrona. Ona rasprostire karakter viSestrukih veza po (MP: cijelom, ali ne
hvatajte me bas za rije¢) molekulu i snizava mu energiju.

8.8 FORMALNO NAELEKTRISANJE

Ukupno naelektrisanje jednog viSeatomskog jona pripada jonu u cjelini. Moguce je, medutim,
vjeStaCki podijeliti ukupno naelektrisanje i koristiti rezultuju¢a parcijalna naelektrisanja da
bismo ustanovili koja od rezonantnih struktura je najvaznija. Analogna podjela naelektrisanja
moZe se izvesti i za neutralne molekule: u tom slucaju suma svih naelektrisanja individualnih
atoma jednaka je nuli.

Da bismo odredili formalno naelektrisanje jednog atoma, treba da odluc¢imo
(ustanovimo) koliko elektrona ,,posjeduje* svaki atom. Pretpostavljamo da svakom atomu
pripada po jedan elektron od svakog vezujuceg para nakacenog na njega. Takode zamisljamo da
su njegovo vlasniStvo svi njegovi usamljeni elektronski parovi. Izbrojimo elektrone pridruzene
na taj nacin atomu i uporedimo taj broj s brojem elektrona u slobodnom (tj. izolovanom) atomu.
Ako atom u molekulu posjeduje viSe elektrona nego kada je slobodan, neutralan atom, tada
atom ima negativno formalno naelektrisanje, slicno jednoatomskom anjonu. Ako pridruzivanje
zajednickih/dijeljenih (molekulskih) elektrona ostavlja atom sa manje elektrona nego kada je
slobodan, atom ima pozitivno formalno naelektrisanje, kao da je jednoatomski katjon.
Matematicki, piSemo

FC=V—(L+%S),

pri ¢emu je FC formalno naelektrisanje (MP: od engleskog ,,formal charge*), V broj valentnih
elektrona u slobodnom atomu, L broj elektrona elektrona prisutnih u obliku usamljenih
(slobodnih) parova, a S broj zajednickih elektrona.

Formalno naelektrisanje moze se shvatiti kao korekcija cisto kovalentnog karaktera
veze, odnosno pravednog dijeljenja elektrona koje model implicira. Na analogan nacin definiSe
se oksidacioni broj kod veza jonskog karaktera. Medutim, dok formalno naelektrisanje zavisi od
specijalne Luisove strukture koju razmatramo, s oksidacionim brojem to nije slucaj. (MP:
Pretpostavljam da vam ovo nije jasno. Sada u knjizi dolazi jedan primjer na kome je sve
razjasSnjeno. Necu ga, medutim, prevesti, jer ovo sve ne smatram pretjerano vaznim.)

Luisove strukture imaju tipicno najniZzu energiju kada su formalna naelektrisanja
individualnih nemetalnih atoma najblize nuli. Atomi u tim strukturama pretrpjeli su najmanju
redistribuciju elektrona u odnosu na slobodne atome. Npr., formalno naelektrisanje sugeriSe da
je struktura OCO vjerovatnija od COO, kao $to je pokazano na Sl. (22).

o . N

(22)
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Formalno naelektrisanje daje indikaciju o iznosu elektrona koje je dati atom
investirao ili osvojio pri ulasku u kovalento vezani molekul; oéekuje se da ¢e struktura sa
najmanjim formalnim naelektrisanjima imati najmanju energiju.

ODSTUPANJA OD PRAVILA OKTETA

Oktetno pravilo predvida valentnost elemenata i strukturu mnogih jedinjenja. Bor, ugljenik,
azot, kiseonik i fluor rigorozno zadovoljavaju ovo pravilo, kada im je aritmeticki moguce da to
ucine, tj. kada ima dovoljno elektrona u igri. Medutim, atomi fosfora, sumpora i hlora mogu
udomiti viSe od osam elektrona. U ovom poglavlju nauc¢i¢emo o odstupanjaima od oktetnog
pravila.

8.9. RADIKALI I BIRADIKALI

Neke vrste (molekuli, molekularni joni) imaju neparan broj elektrona, tako da bar jedan od njih
ne moZe imati svoj oktet. Vrste s neparnim brojem elektrona nazivaju se radikalima. Oni su
generalno veoma aktivni. Primjer je metil radikal, CHj3, sa sedam valentnih elektrona; on je
toliko reaktivan da ne moze da se skladisti (MP: nadite pogodniju rije¢! Npr., strpa u neki
zatvoreni prostor.) Javlja se u plamenu goruc¢ih ugljovodioni¢nih goriva. Pod dovoljnim
pritiskom, jedna ugljenik-ugljeni¢na veza moze da pukne, $to se dogada npr. kada sagorjeva
etan:

H,C-CH, - H,C-+-CH,

Elektronski par koji formira C-C vezu rasturio se u dva odvojena elektrona, $to je indicirano
tackama na C-atomima u CHs.

Drugi primjer je hidroksilni radikal, OH. Ovaj radikal formira se ¢im se smjesa
vodonika i kiseonika zapali varnicom. On je prisutan i u gornjim slojevima atmosfere kao
rezultat dejstva Suncevog zracenja na molekule vode.

Kao i ve¢ina radikala, CH; i OH su ekstremno reaktivni i pod normalnim uslovima
prezivljavaju veoma kratko vrijeme. Metil-radikal je djelimi¢no odgovoran za eksplozije koje se
dogadaju kada se zapali smjesa etana i vazduha. Pri veoma niskim pritiscima, medutim, radikal
moZe da preZivi dug period. Hidroksilni radikali otkriveni su u meduzvjezdanim oblacima
gasova, gdje mogu da preZive milione godina. U tom okruZenju oni se veoma rijetko sudaraju sa
ostalim molekulima, tako da nemaju moguénost da reaguju.

Radikali kontroliSu hemiju gornjih slojeva atmosfere, gdje doprinose formiranju i
naroCito razaranju ozona. Radikali mogu da prouzrokuju i druge ozbiljne probleme. Oni su
odgovorni za kvarenje hrane i degradaciju plastike na sunéevoj svjetlosti. Stete od radikala
mogu se usporiti pomocu aditiva zvanih antioksidansima, koji brzo reaguju s radikalima i
formiraju vrste u kojima su elektroni spareni. Vjeruje se da je starenje (tj. prerano umiranje)
ljudi (MP: bar) djelimi¢no prouzrokovano agresivhoma akcijom radikala, a da antioksidansi,
kao vitamini C i E mogu usporiti taj proces.

Biradikal je molekul s dva nesparena elektrona. Nespareni elektroni su obicno na
razli¢itim atomima, kao u primjeru (26). U nekim slu¢ajevima, medutim, oba elektrona su na
istom atomu. Jedan od najvaznijih primjera je atom kiseonika (MP: bez obzira $to nije
molekul). Njegova elektronska konfiguracija je [He]2s22px22py12pz1 (MP: Joj! Opet



62

diskriminacija prema p, i p.!!), a njegova Luisova struktura -0.. Atom kiseonika ima dva

nesparena elektrona, tako da se moZe smatrari specijalnim slucajem biradikala.

H H H H H
1 T
-C—C—C—C—C-
[ T O
H H H H H
(26) Jedan biradikal

Iako nije o€igledno na osnovu njegove Luisove strukture, molekularni kiseonik, O, je
biradikal! Eksperimenti su pokazali da najplauzibilnija Luisova struktura O=0 daje pogreSnu
sliku o rasporedu elektrona. U molekularnom kiseoniku, dva od elektrona koji bi po Luisovoj
strukturi trebalo da budu odgovorni za vezu, nisu medusobno spareni. Molekul je ustvari
biradikal sa po jednim nesparenim elektronom na oba atoma kiseonika. Zato se Luisova

struktura molekula kiseonika Gesto pise u vidu .0—0-.

Radikal je vrsta s jednim nesparenim elektronom; biradikal ima dva nesparena
elektrona, ili na istom, ili na razlicitim atomima.

8.10 PROSIRENE VALENTNE LJUSKE

Oktetno pravilo kaze da osam elektrona popunjavaju jednu ljusku da bi oformili szp6
konfiguraciju jednog plemenitog gasa. Medutim, kada centralni atom molekula ima prazne d-
orbitale, on moZe biti sposoban da smjesti 10, 12, ili ¢ak jo$ viSe elektrona. Elektroni u takvim
prosirenim oktetima mogu biti prisutni u obliku usamljenih parova. Medutim, oni mogu
omoguciti centralnom atomu i da formira dodatne veze.

Kako dodatni elektroni moraju biti smjesteni u orbitale, samo nemetali iz trece i viSih
perioda (MP: ,,ViSe periode‘ ne znaci da su one na slici periodnog sistema iznad trece, ve¢ da
imaju visi redni broj, dakle, radi se o cetvrtoj, petoj itd. periodi.). Atomi tih elemenata imaju
prazne d-orbitale u valentnoj ljusci. Drugi faktor — moguce najvazniji — koji odreduje da li za
centralni atom moze biti vezano viSe atoma nego Sto slijedi na osnovu oktetnog pravila, je
veli¢ina tog atoma. Atom fosfora je dovoljno veliki da bi se oko njega moglo komotno smjestiti
do Sest atoma hlora, i PCls je uobicajena laboratorijska hemikalija. Atom azota je, medutim,
mali i NCls je nepoznat.

Elementi koji mogu prosiriti svoje oktete imaju varijabilnu kovalentnost, sposobnost
da formiraju razli¢ite brojeve kovalentnih veza. Variabilna (promjenljiva) kovalentnost znaci da
element moZe obrazovati jedan broj veza u jednom jedinjenju, a drugi broj veza u drugom
jedinjenju. Fosfor je jedan od primjera. On direktno reaguje s ograni¢enom koli¢inom hlora i
tada formira toksi¢nu bezbojnu tecnost, fosfor trihlorid,

P,(g)+6Cl,(g) = 4PCL,(1).

[MP: (g) je oznaka za gas(no stanje), [ za teCnost (teno stanje) (od engl. ,,liquid*)]. Luisova
struktura PCl; prikazana je na Sl. (39), i vidimo da se ona pokorava pravilu okteta. Medutim,
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kada je prisutan viSak hlora, ili kada fosfor trihlorid reaguje sa jo$ hlora, nastaje fosfor
pentahlorid, blijedo Zuta kristalna supstancija,

:Cl:
:Cl: :(-;:1 — 1L/Cl
Q—Dp—Cl C]/ \Cl
(30) PCI13 (31) PCl;

P,(s)+10CL,(g) — 4PCI(s)

PCL,(I)+Cl,(g) = PCL(s)

[MP; (s) oznacava Cvrsto stanje (od engl. ,,solid‘)]. Luisova struktora molekula PCls u gasnom
stanju data je na SI. (31). U ovom slucaju oktet je proSiren do 10.

ProsSirenje okteta moguce je za elemente treée i viSih perioda. Ono omoguéava
formiranje razlic¢itog broja kovalentnih veza.

LUISOVE KISELINE 1 BAZE

Boru i aluminijumu potrebno je pet elektrona da bi kompletirali svoje oktete. Medutim, da bi se
dijelilo toliko elektrona, potrebno je mnogo energije, i jedinjenja koja oni formiraju imaju
specijalne hemijske karakteristike. Ova jedinjenja su od posebnog interesa, jer uvode cijelu
novu klasu reakcija, nazvanih Luisovim kiselinsko-baznim reakcijama.

8.11 NEOBICNA STRUKTURA HALOGENIDA 13. GRUPE

Da bismo uveli novu klasu reakcija, razmotrimo molekulsku strukturu bezbojnog gasa bor
trifluorida, BF;. Vazna karakteristika njegove Luisove strukture (36) je da atom bora ima
nekompletan oktet: njegova valentna ljuska sastoji se od samo Sest elektrona. Molekul bi mogao
kompletirati oktet dijele¢i joS jedan elektron sa fluorom, kao $to je prikazano na Sl. (37), ali
fluor ima tako veliku energiju jonizacije da je ovaj aranZman malo vjerovatan. Eksperimentalni
podaci, kao $to je relativno mala duZina B-F veze, naveli se neke hemicare da sugeriSu da bi
stvarna struktura BF; mogla biti rezonantni hibrid obje Luisove strukture, pri ¢emu bi struktura

sa jednostrukim vezama bila dominantna. s _I -
:'15: =i5= I
. - fded _] ..+1 :E_B_F
:F—B—I: ‘F—B=—F |
:F:

(36) BF3 37) (38) BFs
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Borov oktet moZe se kompletirati ako jos§ jedan atom fluora formira vezu. Npr., BFs
(38) se obrazuje kada BF; reaguje s nekim metalnim fluoridom. Sada svi fluorovi atomi imaju
svoje normalne valence 1, a B ima svoj oktet. Drugi primjer je jedinjenje koje se obrazuje kada
bor trifluorid reaguje s amonijakom:

BF,(g)+ NH,(g) — NH,BF,(s).

Moze se smatrati da je usamljeni elektronski par atoma azota iz amnonijaka kompletirao borov
oktet formirajuci kovalentnu vezu, kao $to je prikazano Luisovom strukturom (40). Veza u kojoj
oba elektrona poticu od jednog atoma naziva se koordinacionom kovalentnom vezom.

H i
H 1|\1 1|3 i

X
(40) NH;BF;

Jedinjenja bora i aluminijuma mogu imati neobi¢ne Luisove strukture u kojima
bor i aluminijum imaju nekompletne oktete, ili halogeni atomi djeluju kao mostovi.

8.12 LUISOVI KISELINSKO-BAZNI KOMPLEKSI

Formiranje koordinacione kovalentne veze, pri ¢emu jedna od vrsta daje usamljeni par, a druga
ga prima, je dosta uobicajeno. Vrste koje daju par elektrona nazivaju se Luisovom bazama, a
one koje ga primaju Luisovim kiselinama. Drugim rijeCima, Luisova kiselina je akceptor, a
Luisova baza donor elektronskog para. Proizvod reakcije izmedu jedne Luisove kiseline i jedne
Luisove baze, BF, u naSem primjeru, naziva se kompleksom. Forma reakcije je dakle

kiselina + :baza  —  kompleks .

BF; je Luisova kiselina, a F Luisova baza; jon BF, je Luisov kiselinsko-bazni kompleks.

Zasto koristimo termine kiselina i baza u ovom kontekstu? Sjetimo se da se kiseline i
baze normalno diskutuju preko ponasanja vodoni¢nog jona, H' (protona), i da u vodi kiselina,
kao npr. HCI, daje svoj proton susjednom molekulu vode. MoZemo zamisliti da se reakcija
odigrava u dva koraka: 1) ¢im se HCI rastvori u vodi, on otpusta jon vodonika; 2) jon vodonika
se odmah veZe za susjedni molekul vode. Drugi korak je, dakle,

P
H*+:0—H—H—-0—H

Ovaj korak reakcije ima egzaktno istu formu kao Luisova kiselinsko-bazna reakcija, pri ¢emu



65

proton igra ulogu Luisove kiseline, H,O Luisove baze, a H;0" rezultujué¢eg kompleksa. Upravo
ta analogija s ponasanjem H' (vrste tipine za kiseline) dovela je do naziva kiselina za
oznacavanje akceptora elektrona kao sto je BFs.

Sli¢no, po analogiji sa hidroksilnim jonom, OH" (tipi¢nim za baze u konvencionalnom
smislu), koji djeluje kao donor elektrona u reakciji

i
H' +[0O—H] —:0—H

baza se u Luisovom sistemu definiSe kao donor elektronskog para. Molekul amonijaka, :NHs, je
drugi primjer tipi¢ne konvencionalne baze koja ima usamljeni elektronski par za iznajmljivanje
(npr. molekulu BF; u navedenom primjeru) i moze se takode smatrati Luisovom bazom.

Luisova kiselina je akceptor, a Luisova baza donor elektronskog para; rezultat
njihove reakcije je Luisov kiselinsko-bazni kompleks.

ODNOS JONSKE I KOVALENTNE VEZE

Jonska i kovalentna veza su dva ekstrema. Stvarna veza je uvijek negdje izmedu Ciste jonske i
Ciste kovalentne. Kada opisujemo veze izmedu nemetala, kovalentna veza je dobar model. Kada
je prisutan metal, jonska veza je dobar model za najjednostavnija jedinjenja. Ali koliko su
stvarno dobri ti modeli i kako ih moZemo poboljsati?

8.13 KORIGOVANJE KOVALENTNOG MODELA

Jedan elektronski par je objekat otimanja (MP: P&L koriste termin ,,vucenje konopca“ — znate li
da je to nekada bila olimpijska disciplina?) izmedu dva atoma koja ga dijele. Kovalentna veza
dobija nesto od jonskog karaktera ako jedan od atoma ima vecu vucnu snagu od drugoga, jer ¢e
tada biti vjerovatnije da se elektronski par nade blizu ,,jateg* atoma. Snaga odredenog atoma da
privuce elektronski par koji ¢ini vezu naziva se njegovom elektronegativnoséu.
Elektronegativnost se oznacava sa y . Kada se formira hemijska veza izmedu dva atoma, atom

elementa sa vecom elektronegativno$éu tezi (MP: i bar djelimi¢no uspijeva) da odvuce
elektrone od atoma sa manjom elektronegativnoscu.
Najjednostavnije je smatrati ¥ srednjom vrijednoS$¢u energije jonizacije i elektronskog

afiniteta elementa. Ako je energija jonizacije velika, tada se elektron nerado daje. Ako je
elektronski afinitet veliki, tada je s energetskog stanovista povoljno da se novi elektron prikaci
na atom. Elementi sa obje ove osobine nisu voljni da daju elektrone, a teZe da ih dobiju; dakle,
oni se kvalifikuju kao jako elektronegativni. Obrnuto, ako su i energija jonizacije i elektronski
afinitet mali, tada ¢e biti potrebno veoma malo energije da elemenat otpusti svoje elektrone i on
¢e imati malu tendenciju da dobije nove; tada je elektronegativnost mala (MP: ovakvi elementi
nazivaju se i elektroopozitivnim).

Sl. 8.15 pokazuje varijaciju elektronegativnosti za elemente glavnih grupa periodnog
sistema.
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Sl. 8.15 Varijacija elektronegativnosti elemenata glavnih grupa (s izuzetkom plemenitih
gasova).

Kako su energija jonizacije i elektronski afinitet najveci pri desnom vrhu periodnog
sistema (u blizini fluora), nije neocekivano Sto nalazimo da su azot, kiseonik, brom, hlor i fluor
elementi sa najvec¢om elektronegativnoscu. Kad god su ti elemeti prisutni u jedinjenju, mozZemo
ocekivati da ¢e njihovi atomi jako vuéi elektrone koje dijele sa susjedima. Elektroni ¢e i dalje
biti dijeljeni s manje elektronegativnim atomom, ali ta dioba ¢e biti nepravedna i elektronski
oblak ¢e biti guséi oko elektronegativnijeg atoma.

Ako je elektronegativnost dva elementa u vezi jednaka, atomi ¢e vuéi elektrone
jednakom snagom. Kovalenti model je tada dobar opis veze. Ako su elektronegativnosti jako
razliCite, jedan od atoma ¢e dobiti lavovski dio elektronskog para. Kako je on uveliko oteo
elektrone drugom atomu, jako elektronegativan elemenat podsje¢a na anjon, a opljackani atom
na katjon. KaZemo da takva veza ima mnogo od jonskog karaktera.

Ne postoji jasna grani¢na linija izmedu jonske i kovalentne veze. Medutim, dobro
orijentaciono pravilo je da razlika elektronegativnosti od oko 2 znaci da je u vezi toliko jonskog
karaktera, da ju je bolje smatrati jonskom. Za razlike u elektronegativnosti manje od 1,5,

.....

Elektronegativnost je mjera snage kojom jedan atom privlaci elektronski par u
molekulu. Jedinjenja izgradena od elemenata s velikom razlikom u elektronegativnostima
imacde primjetan jonski karakter veze.

8.14 KORIGOVANIJE JONSKOG MODELA

U praksi, sve jonske veze imaju neSto od kovalentnog karaktera. Posmatrajmo jedan
jednoatomski jon (npr. hloridni) pored jednog katjona (npr. natrijumovog). Kako katjon privlaci
elektrone anjona, sferi¢ni elektronski oblak anjona bi¢e deformisan. Ovu deformaciju mozemo
smatrati tendencijom pokretanja jednog elektronskog para u vezujucu oblast izmedu dva jezgra i
formiranjem (MP: klice) jedne kovalentne veze. MoZemo ocekivati da jonska veza ima utoliko
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vise od kovalentnog karaktera $to je deformacija elektronskog oblaka veca.

Za atome i jone koji lako podlijezu deformacijama kaZe se da su jako polarizabilni. Za
jone koji izazivaju velike deformacije kaze se da imaju veliku mo¢ polarizacije. Za anjon se
moZe ocekivati da ¢e biti jako polarizabilan ako je veliki, kao npr. jodidni jon, I'. U tako
velikom, visoko polarizabilnom jonu, (atomsko) jezgro ima relativno slabu kontrolu nad
spoljas$njim elektronima, jer su oni daleko od njega. Rezultat toga je da se elektronski oblak
moZe lako deformisati. Obrnuto, moZe se ocekivati da ¢e katjoni imati jaku mo¢ polarizacije
ako su mali i visoko naelektrisani, kao npr. AI’*. Mali radijus znaci da je centar naelektrisanja
visoko naelektrisanog katjona veoma blizu anjonu, tako da moze vrSiti veliki uticaj (privlacenje)
na elektrone anjona. Jedinjenja izgradena od malih, visoko naelektrisanih katjona i velikih,
polarizabilnih anjona teZe da formiraju veze sa primjetno kovalentnim karakterom.

Npr., jako mali radijus atoma berilijuma daje elementu upadljivo razlicite osobine od
onih koje imaju ostali elementi druge grupe. Be-Cl veza je primjetno kovalentna. Kristal BeCl,
sastoji se od dugog niza kovalentno vezanih jedinica, koje u gasnom stanju €ine individualne
BeCl, molekule.

Jedinjenja izgradena od visoko polariziraju¢ih katjona i jako polarizabilnih
anjona imaju primjetno kovalentni karakter veze.
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9. MOLEKULI: OBLIK, VELICINA I JACINA VEZE

Luisova struktura pokazuje pribliznu lokaciju vezujucih elektrona i usamljanih parova u
molekulu. Kako je ona samo dvodimenzionalni dijagram karika izmedu atoma, na osnovu nje
ne moZemo zakljuciti kakav je medusobni poloZaj atoma u prostoru. U ovom poglavlju
vidje¢emo kako se Luisove ideje mogu prosiriti i na predvidanje stvarnog oblika molekula.

9.1. VSEPR MODEL

Kada prikazujemo (predstavljamo, engl. ,,report”) model nekog molekula, dajemo samo polozaj
njegovih atoma, a ne i usamljene elektronske parove, oko ih ima. (MP: Jo$ jednostvanije
molekul predstavljamo ravnoteZnim poloZajem njegovih jezgara.) Mnogi molekuli imaju oblik
geometrijskih tijela, kao $to je prikazano na S1. 9.1. Npr. CHy (1) je u

Linearan  (Tro)ugaon (savijen) Ravanski-trigonalan Piramidalno-trigonalan T-oblika

Tetraedarski (Tetrahdtalan) Testerast Kvadratno-planarni ~ Trigonalno-bipiramidalni

Kvadratno-piramidalni Okaedarski (Oktahedralni) Pentagonalno-piramidalni
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SI. 9.1 Imena i oblici jednostavnih molekula i uglovi veza koje neki od tih oblika impliciraju.

F
H |
hd S/
(1) Metan, CH,4 (2) Sumpor heksafluorid, SF¢ (3) Voda, H;O

obliku tetraedra, SF¢ (2) je oktaedar, a H,O (3) je (tro)ugao (uglast). Da bi se model prikazao
preciznije, dajemo uglove (izmedu) veza, pri cemu se veze vizualizuju kao prave linije koje
povezuju centre atoma (MP: atomska jezgra) (S1. 9.2). Ugao veze u H,O, npr., (104.5° ) je ugao
izmedu dvije O-H veze.

\e Bond angle

S1. 9.2 Ugao veza

Da bismo ustanovili oblik molekula, potrebna nam je samo jedan dodatak na Luisov
model: oblasti velikih koncentracija elektrona medusobno se odbijaju. (MP: Nemojte ovo
shvatiti bukvalno: elektroni, a ne nekave oblasti, se fizicki odbijaju). Vezujuci elektroni i
usamljeni parovi zauzimaju polozZaje koji su udaljeni jedni od drugih $to je vise moguce.

U okviru valence-shell electron-pair repulsion modela (VSEPR model) (MP:
prevedite, molim vas, sami — ,,shell” je ljuska, a ostale rijeci su latinskog korijena.), fokusiramo
paznju na centralni atom molekula, kao Sto je B atom u BF; ili atom C u CO,. Zatim
zamiSljamo da svi elektroni ukljuceni u veze sa ostalim atomima i svi usamljeni elektronski
parovi koji pripadaju centralnom atomu leZe na povrSini jedne nevidljive sfere (MP: Imate 1i
teSkoc¢a da zamislite nevidljivu sferu? Ne zamjeram vam ako imate.) koja okruzuje centralni
atom (SI. 9.3). (MP: Jednostavnije je bilo da su rekli npr.; ,,Pretpostavimo da svi ti elektroni
leZe na povrsini jedne zamisljene sfere koja okruzuje centralni atom®.) Ovi vezujuéi elektroni i
usamljeni parovi su oblasti visoke elektronske koncentracije, pa se medusobno odbijaju. Da
bismo minimirali to odbijanje, ove oblasti udaljavamo po povrsini sfere Sto je moguce vise
jednu od druge. Kada smo identifikovali ,,najrazmaknutije lokacije elektronskih parova (SI.
9.4), identifikujemo oblike molekula uocavajuci gdje su atomi locirani i pogledamo na SI. 9.1
kako se ti oblici zovu.(MP: Joj!!! Pogledajte moj komentar u legendi Sl. 9.3)



70

St

S1. 9.3. Polozaji koje zauzimaju visoke koncentracije elektrona [prikazane zelenom bojom (a na
mojoj slici kao tamne mrlje)] oko centralnog atoma, za tri jednostavna sluc¢aja. Ovi polozaji ¢ine
minimalnim odbijanje ovih oblasti (MP: tj. elektrona, koji se sa najve¢om vjerovatno¢om nalaze
u tim oblastima) $to rezultuje najmanjom energijom. Oblasti visoke elektronske koncentracije
predstavljaju ili atome ili usamljene parove [MP: Savjetujem vam da ignoriSete posljednju
recenicu, osim ako niste pametniji od mene; ja je, naime, ne razumijem. MP: Ponovo ja! Nakon
§to sam preveo sve do kraja, ¢ini mi se da sam shvatio o emu je rije¢. Sto se usamljenih parova
tie, bilo mi je jasno od pocetka. Problem je bio $to mi nije bilo jasno da li misle na vezujuce
elektrone ili atome kada govore o maksimalnoj koncentraciji (,,neusamljenih®) elektrona. Sada
vidim da je to svejedno. Cilj nam je da odredimo samo pravce duZ kojih leZe periferni atomi u
odnosu na centralni atom. Kako je zajednicki elektronski par koji vezuje centralni atom sa
jednim od perifernim najvjerovatnije negdje izmedu njih, pravac zajednickog elektronskog para
(u odnosu na centralni atom) poklapa se sa pravcem doti¢nog perifernog atoma.] Kada koristite
ove strukture (MP: porede¢i ih sa onima na Sl. 9.1), ignorisite usamljene parove (koji figurisu
na Sl. 9.4), tj. poredite samo poloZaje atoma.

1807 X ! 109.5°

Linearan Trigonalno-piramidalan ~ Tetraedarski

90° 90° 90°
120° 90° 72°

Trigonalno-bipiramidalan Oktaedarski Pentagonalno-bipiramidalan

Sl. 9.4 Pregled poloZaja oblasti velike elektronske koncentracije (atoma i usamljenih parova)
oko centralnog atoma. Oblasti su oznacene pravim linijama koje polaze iz centralnog atoma
Koristi tu sliku da identifikuje§ raspored datog broja atoma i usamljenih parova, a tada koristi
S1. 9.1 da identifikuje$ oblik molekula na osnovu lokacije njegovih atoma.

9.2. MOLEKULI BEZ USAMLJENIH PAROVA NA CENTRALNOM ATOMU

Prvo ¢emo razmatrati molekule u kojima su dva do Set atoma prikacena/i na centralni atom, na
kojem nema usamljenih parova elektrona. Usamljenim parovima vrati¢emo se u odjeljku 9.4.
Jedan od molekula sa samo dva atoma vezana za centralni atom je BeCl,. Luisova
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struktura mu je :CI-B-Cl:, i na centralnom atomu (MP: ocigledno) nema usamljenog para. Da bi
bili najdalje Sto mogu, vezujuci parovi (elektrona), a time i Cl atomi, nalaze se na suprotnim
stranama atoma Be. Ocekuje se, dakle, da je molekul BeCl, linearan, tj. sa uglom 180° izmedu
veza (4). Eksperimenti su potvrdili taj oblik.

:F:
Be \ ,
:E B .E: 'HJ

(4) Berilijum hlorid, BeCl, (5) Bor trifluorid, BF; (6) Bor trifluorid, BF;

:é[:
:Cle_ I|’/ Cl:
:Cl Cl:
(7) Fosfor pentahlorid, PCls (8) Fosfor pentahlorid, PCls

Molekul bor trifluorid, BF3, ima Luisovu strukturu prikazanu na (5). Imamo tri vezujuca
para prikacena na centralni atom, a usamljenog para nema. Prema VSEPR modelu, kao $to je
prikazano na Sl. 9.4, tri vezujuca para, odnosno atomi fluora koje oni povezuju (MP: sa
centralnim atomom), leZe u uglovima jednakostrani¢nog trougla. Ako bacimo pogled na Sl1. 9.1.,
vidimo da je molekul trigonalno planaran i (odnosno) da su sva tri F-B-F ugla 120° (6).

Metan, CHy4, ima Cetiri vezujuca elektronska para, od kojih svaki povezuje jedan od
vodonikovih atoma sa (centralnim) atomom ugljenika. Prema SI. 9.4., moZemo ocekivati da ¢e
¢etiri H atoma zauzimati polozaje na rogljevima tetraedra sa C atomom u sredini. Oc¢ekujemo,
dakle, da ¢e molekul biti tetratedarski [vidi (1)], s uglovima (izmedu) veza od 109.5°. Taj oblik
izveden je i na osnovu eksperimentalnih podataka.

U fosfor pentahloridu, PCls, postoji pet vezujucih parova (7). Po VSERP modelu, tih pet
parova, odnosno pet atoma Cl, najdalje su jedan od drugoga u trigonalno-bipiramidalnom
raporedu (vidi Sl. 9.4). U tom rasporedu, tri atoma leZe u uglovima jednakostrani¢nog trougla, a
preostala dva iznad i ispod ravni trougla (8). Ova struktura ima dva razliita ugla veza. Duz
,ekvatora®, koji &ni trougao, uglovi veze su 120°. Ugao izmedu ose (MP: koja prolazi kroz onaj
gornji i onaj donji atom) i ekvatorijalne ravni je 90°. T ovo su potvrdili eksperimenti (MP: Sta ja
tu mogu, kad se stalno hvale?).

Molekul sumpor heksafluorida, SFe, ima Sest atoma F prikacenih na centralni S atom
(kao $to naslov paragrafa kaZe, ponovo nemamo usamljene parove). Prema modelu VSERP,
fluorovi atomi su najdalje jedan od drugoga kada su Cetiri od njih smjestena u ekvatorijalnom
kvadratu (tj. u njegovim rogljevima), a preostala dva iznad i ispod ekvatorijalne ravni (vidi Sl.
9.4). Kada pogledamo SI. 9.1., vidimo da se molekul klasifikuje kao oktaedarski. Svi uglovi
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izmedu veza su ili 90, ili 180° i svi polozaji su ekvivalentni (MP: Ovdje ne kazu da
eksperimenti to potvrduju. Ili su postali skromni, ili su eksperimentatori lose mjerili!).

Prema VSEPR modelu, vezujuéi i usamljeni parovi zauzimaju polozaje oko (MP:
centralnog) atoma tako da njihova rastojanja budu maksimalna; oblik molekula prikazuje
se crtajuci poloZaje atoma vezanih za centralni atom.

9.3 VISESTRUKE VEZE U VSEPR MODELU

Kada koristimo VSEPR model da predvidimo oblik molekula, nema potrebe da pravimo razliku
izmedu jednostrukih i viSestrukih veza. ViSestruka veza tretira se jednostavno kao jedna druga
oblast visoke elektronske koncentracije. Dva elektronska para u dvostrukoj vezi drze se zajedno
i odbijaju ostale veze i usamljene parove kao jedna jedinica. Tri elektronska para u trostrukoj
vezi takode se drze zajedno i djeluju kao jedinstvena oblast visoke elektronske koncentracije.
Npr., molekul ugljen dioksida ima strukturu slicnu onoj BeCl,, osim §to je prisutna dvostruka
veza, dakle, O=C=0 . Dva elektronska para koja ¢ine dvostruku vezu tretirajuju se kao jedna
jedinica (MP: Imam utisak da su to vec rekli.): dvije dvostruke veze leZe na suprotnim stranama
C-atoma i vezuju O-atome za njega. Dakle, molekul je linearan (9). Jedna od Luisovih struktura
karbonantog jona, COs>, prikazana je na SI. (10). Dva para elektrona u dvostrukoj vezi tretiraju
se kao jedna jedinica (MP: Apsolutno sam iznenaden!) i rezultujuéi oblik isti je kao kod BF;

[vidi (6)].
:O: —IZ— » T2-
. ‘&—J
) —C—Or

(9) Ugljen dioksid, CO, (10) Karbonatni jon, CO5* (11) Karbonatni jon, COy*>

Hajde da sada predvidimo oblik etena (etilena), CH,=CH,. U ovom slu¢aju imamo posla
sa dva centra. Prvi korak je da napiSemo Luisovu strukturu (12). Oba ugljenikova atoma imaju
po tri oblasti elektronske koncentracije oko sebe: dvije jednostruke veze i jednu dvostruku vezu.
Nema usamljenog para. Raspored ako oba centralna atoma je, dakle, trigonalno-planaran.
Predvidamo da ¢e i HCH i HCC uglovi biti od po 120° [S1. (13)]. (MP: Hajde, pogodite da li
eksperimenti potvrduju njihovo predvidanje!). Uzgred, VSEPR model ne moZe da objasni zasto
obje CH, grupe u etenu leZe u istoj ravni. U paragrafu 9.17 vidjecete da dvostruka veza izmedu
ugljenikovih atoma uvijek rezultuje planarnim rasporedom atoma.

vy

I—(||3—:Ii
=0 ——iT,

(12) Eten, CHy (13) Eten, CHy
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Kako u VSEPR modelu viSestruke veze tretiramo ekvivalentno jednostrukim, u slucaju
rezonancije ne igra nikakvu ulogu koju od individualnih Luisovih struktura razmatramo. Npr.,
iako za sulfatni jon moZemo napisati nekoliko razlicitih Luisovih struktura, svaka od njih ima
Cetiri oblasti elektronske koncentracije oko cenralnog atoma i u svakom od slu¢ajeva ocekujemo
tetraedarsku strukturu (15).

2-

A

(15) Sulfatni jon, SO~

Prema VSEPR modelu, elektronski parovi u viSestrukim vezama tretiraju se kao
jedinstvene jedinice, ekvivalentne jednom elektronskom paru.

9.4 MOLEKULI SA USAMLJENIM PAROM NA CENTRALNOM ATOMU

Usamljeni par na centralnom atomu molekula utice na oblik molekula, ali ga ignoriSemo kada
dajemo ime obliku molekula. Da bismo vidjeli Sta to pravilo znaci, razmotrimo sulfitni jon,
SO5™. Njegova Luisova struktura prikazana je na Sl. (16). Ako A predstavlja centralni atom, X
na njega nakaceni atom, a E jedan usamljeni par, tada je sulfitni jon primjer jedne AX3E vrste. S
atom ima tri O atoma vezana za sebe i jedan svoj usamljeni elektronski par.

2_
H—§— |

A Qo bgw _

(16) Sulfitni jon, SOz™ (17) Sulfitni jon, SO3*

Kada odlucujemo o rasporedu elektrona oko centralnog atoma, ne pravimo razliku
izmedu vezujucih parova i usamljenog para: jednostruke veze, viSestruke veze i usamljeni
parovi su svi oblasti u kojima se skoncentrisani elektroni. SI. 9.4 nam pokazuje da ¢e ove Cetiri
oblasti visoke elektronske koncentracije biti najviSe medusobno udaljene ako prihvate
tetraedarski raspored. Tri tetraedarske lokacije (MP: tri pravca koji povezuju centar tetraedra sa
njegovim rogljevima) bi¢e zauzete atomima (MP: odnosno, vezuju¢im elektronskim parovima),
a &etvrta usamljenim parom. Kada pogledamo SI. 9.1., nalazimo da je oblik SOs> trigonalna
piramida (17).

Bitno je praviti razliku izmedu rasporeda elektrona i oblika molekula. Svi elektroni,
vezani ili ne, ukljuceni su u opis rasporeda elektrona (MP: gustine elektronskog naelektrisanja).
Medutim, samo poloZaji atoma se uzimaju u obzir kada se opisuje oblik molekula; u toj fazi,
usamljeni elektronski parovi se ignoriSu. Npr., SO;” ima tetraedarski raspored elektronskih
parova, ali oblik trigonalne piramide. Radikali kao NO, imaju jedan usamljeni nevezujuci
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elektron. Ovaj elektron tretira se analogno usamljenom paru kada se odreduje oblik molekula.

Ako molekul ima usamljene parove na centralnom atomu, oni doprinose obliku
molekula, ali se ignoriSu kada se imenuje oblik.

9.5 DEFORMISUCI EFEKT USAMLJENOG PARA

Predvidjeli smo da je jon SOs;” trigonalno-piramidalan. Kako su &etiri oblasti visoke
elektronske koncentracije (tri veze i jedan usamljeni par) tetraedarski rasporedeni oko S-atoma,
o&ekivali bismo OSO uglove od 109,5°. Eksperimenti su pokazali da je jon zaista trigonalno-
piramidalan, ali da je ugao izmedu veza samo 106° [S]. (19)]. Eksperimentalne informacije
ovakve vrste pokazuju da je VSEPR model kako smo ga do sada opisali nekompletan.
Usamljeni par tretirali smo na ravnoj nozi sa vezama izmedu atoma. Medutim, prema
VSEPR modelu, smatra se da usamljeni par ima jaci odbijajuéi efekat od vezivnog para. Niko
nije sasvim siguran zaSto je tako. (MP: Joj, ovi uvijek misle da ako njima neSto nije jasno,
nikome nije!). Jedno od moguéih objasnjenja je da se elektronski oblak vezujuceg para ne moze
raSiriti po velikoj zapremini, jer je vezujuci par pricvscen za dva atoma, a ne za jedan (SI. 9.5).

T

o Y

(19) Sulfitni jon, SO5”.

Lone pair

Q9.

S1.9.5

Sta god da je stvarni razlog, VSEPR model zahtijeva dodatno pravilo: Jagina odbijanja
ime redosljed

Usamljeni par-usamljeni par > usamljeni par-vezujuéi par > vezujuci par-vezujuci par
Za usamljene parove najbolje je da su §to je moguce dalje jedan od drugoga. I za atome (MP:

Misle na one kojima taj usamljeni par ne pripada, tj. na periferne atome.) je najbolje da budu
daleko od usamljenih parova, ¢ak i kada bi ih ovi mogli pribliZiti drugima atomima.
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Ovako redvidirani model pomaZze nam da ta¢nije izracunamo ugao veza u sulfitnom
jonu tipa AXGE [S1. (19)]. Zajednicki elektronski parovi prihvataju tetraedarski raspored oko S
atoma. Medutim, usamljeni par jako odbija vezujuce elektrone, tako da ih prisiljava da se malo
priblize jedan drugome. U rezultatu tog podeSavanja polozaja, OSO uglovi se smanjuju od
109,5° pravilnog tetraedra do 106° opazenih eksperimentalno (MP: Je 1, vidite! Eksperiment je
uvijek na njihovoj strani!).

Uocite da, iako VSEPR model moze predvidjeti pravac/smjer deformacije, on ne moze
da odredi njen iznos. MoZemo predvidjeti da ¢e ugao biti manji od 109,5° ali ne moZzemo
predvidjeti njegovu stvarnu vrijednost.

Veci broj usamljenih jonskih parova ima veci uticaj na uglove uzmedu veza. Npr., NH3
ima jedna usamljeni par i ugao izmedu veza od 107°, dok H,0 ima dva usamljena para i ugao
veze od 104,5° [SL. (20), (21)]. (MP: Razmislite malo bolje o ovome! Kakvu bi geometriju imali
H,0 i NHj3 kada uopste ne bi bilo usamljenih parova?)

5
/@ Lp
104.5° [ 1
8*/.. )
' G R
U5 ) 4 107°
Ball and stick model o
(20) Voda, H,O (21) Amonijak, NH3

U AX4E molekulima, koji imaju samo jedan usamljneni par, postoje dva razli€ita
poloZzaja koja ovaj par moZe zauzeti. Aksijani usamljeni par leZi na osi molekula.
Ekvatorijalni usamljeni par je na ,,ekvatoru” molekula. Aksijalni usamljeni par jako odbija tri
elektronska para, a ekvatorujalni usamljeni par samo dva [Sl. (9.6)]. Prema tome, za usamljeni
par je bolje da dude ekvatorijalan, ¢ime nastaju molekuli testerastog oblika.

(a) (b)

Sl. 9.6 (a): Usamljeni elektronski par u aksijalnom poloZaju blizu je tri ekvatorijalna atoma,
dok je (b) ekvatorijalni usamljeni par u blizini samo dva atoma. Posljednji raspored je, dakle,
povoljniji.

Razmotrimo sada AX4E, molekule, koji imaju dva usamljena para. U tom slucaju
najbolje je da su ta dva para nasuprot jedan drugome. Tada ¢e atomi nakaCeni pomocu
preostalih elektronskih parova lezati u ravni u pravcu uglova kvadrata. Oblik molekula naziva
se kvadratno-planarnim [S1. (9.7)).
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S1. 9.7 Kvadratno planarni raspored atoma AX4E, molekula.

v g

Usamljeni parovi deformisu molekule da bi smanjili odbijanje izmedu usamljenih i
vezujucih parova eklektrona.

Vazno je biti svjestan uticaja prisustva usamljenih parova u molekulima, jer oni, kao Sto
ste vidjeli, bitno uticu na oblik molekula. Nemojte zakljuciti da je svaki molekul sa tri (MP:
ista!) atoma prikacena na centralni atom trigonalno-planaran. Analogno, nije svaki molekul sa
cetiri atoma vezana za centralni tetraedarski. U svakom slucaju, dva ili viSe usamljnih parova
mogu da utiu na oblik molekula. MoZe se ocekivati da svi AX3 molekuli (bez usamljneih
parova) imaju isti oblik, kao Sto je slucaj i za sve AX3E molekule (s jednim usamljenim parom)
i sve sve AX3E,; molekule (sa dva usamljena para).

Molekuli s istom opstom formulom svi imaju isti opsti oblik, ali njihovi uglovi veza u
opstem sluc¢aju imaju nesto razlicite vrijednosti. Npr., O3 je je jedan od AX3E molekula; on ima
trigonalno-planarni raspored elektronskih parova i (tro)ugaoni oblik [S1. (24)]. Nitritni jon, NO;
ima istu op$tu formulu i isti oblik [S1. (25)]; isti slucaj je i sa sumpor dioksidom, SO, [S1. (26)].

¢ 9

(24) Ozon, O3 (b) Nitritni jon, NO, (¢) Sumpor dioksid, SO,

Da bi odredio/la oblik nekog molekula, napisi mu Luisovu strukturu, onda odredi
raspored elektronskih parova i veza tako da su usamljeni paravo najdalje jedan od
drugoga i od veza; imenuj oblik molekula uzimaju¢i u obzir samo lokaciju atoma.

RASPODJELA NAELEKTRISANJA U MOLEKULIMA

Ako Zelimo da razumijemo osobine molekula, treba da znamo gdje je najvjerovatnije da ce se
elektroni na¢i u njima. Cak i Zivot zavisi od lokacije elektrona, jer oni kontrolisu oblik DNA
heliksa i na¢in na koji se oni odvijaju (odmotavaju) u toku reprodukcije. Distribucija elektrona
kontroliSe i oblik na$ih individualnih proteina i enzima, a oblik je od sustinskog znacaja za
njihove funkcije. U stvari, kada proteini gube svoj oblik — npr. kada zadobijemo opekotine — oni
prekidaju funkcionisanje, S$to izaziva oSte¢enje tkiva i moguce smrt. Ista vrsta informacija
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esencijalna je za razumijevanje drugih osobina koje ¢emo susretati kasnije u knjizi, kao $to je
npr. sposobnost vode da rastvara jonske komponente.

9.6 POLARNE VEZE

Do sada smo pretpostavljali da se elektronski parovi u kovalentnoj vezi ravnomjerno dijele.
Medutim, par moZe biti nejednako podijeljen. Kovalentna veza u kojoj je elektronski par
neravnomjerno podijeljen naziva se polarnom kovalentnom vezom. Iznos u kojem jedan atom
ima veéi ili manji dio elektronskog para u kovalentnoj vezi odreden je njegovom
elektronegativnoSc¢u (Paragraf 8.13).

O-H veza je polarna, jer je kiseonik elektronegativniji od od vodonika i dobija veci dio
vezujuceg elektronskog para. Njegov veéi dio elektrona zna¢i da kiseonik ima parcijalno
negativno naelektrisanje, koje oznacavamo sa 0. Kako je elektronski par odgurnut od
vodonikovog atoma, ovaj atom ima parcijalno pozitivno naelektrisanje, d'. Parcijalna
naelektrisanja atoma prikazujemo piSuéi 8" H-O%",

Elektronegativniji elemenat u kovalentnoj vezi skoro uvijek ima negativno parcijalno
naelektrisanje. Jedini vaZzan izuzetak je CO, koji se predstavlja sa ¥C-O%". Kada dva atoma
imaju samo malu razliku u elektronegativnosti, parcijalna naelektrisanja su veoma mala. Sa
rastom razlike u elektronegativnosti, raste i parcijalno naelektrisanje. Elektronegativnosti
ugljenika i vodonika su 2,6 i 2,2 (MP: dakle, slicne) (vidi SI. 8.15), i C-H vezu je najbolje
smatrati nepolarnom.

KazZe se da dva atoma u polarnoj kovalentnoj vezi imaju elektri¢ni dipol [MP: Ja bih
rekao, ,,predstavljaju elektri¢ni dipol* ili imaju ,,(elektri¢ni) dipolni moment*], jedno pozitivno
naelektrisanje u blizini jednakog, ali suprotnog (negativnog) naelektrisanja (MP: Ustvari, kod
polarnih molekula trebalo bi govoriti o ,teZiStima* negativnog i pozitivnog naelektrisanja).
Dipol se predstavlja strelicom koja polazi od negativnog ka pozitivhom naelektrisanju [SI.
(27)]. Velicina elektricnog dipola (MP: dipolnog monenta!) — koja je u sustini mjera veli¢ine
parcijalnih naelektrisanja — je i, u jedinicama nazvanim debaj (D). Debaj se definiSe tako da
jedini¢no negativno naelektrisanje (elektron) na rastojanju od 100 pm od jedini¢nog pozitivhog
naelektrisanja (protona) ima dipolni momenat od 4,80 D. Dipolni momenat koji odgovara
jednoj O-H vezi je oko 1,2 D. To moZemo interpretirati kao rezultat nastajanja viska od oko
25% elektronskog naelektrisanja na O atomu (odnosno, pojave odgovarajuceg parcijalnog
naelektrisanja), i ekvivalentnog viska pozitivnog naelektrisanja na H atomu.

5— a ] 5+

(27) Dipol(ni moment)

Polarna kovalentna veza je veza izmedu dva atoma sa parcijalnim
naelektrisanjima prouzrokovanim njihovom razli¢itom elektronegativnos¢u. Parcijalna
naelektrisanja doprinose elektri¢nom dipolnom momentu.
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9.7 POLARNI MOLEKULI

Polarni molekul je molekul s dipolnim momentom razli¢itim od nule. Molekul HCl, sa svojom
polarnom kovalentnom vezom (3"H-CI%), je polaran molekul, i njegov dipolni moment je 1,1 D.
To je tipi¢na vrijednost za polarne dvoatomske molekule (Tabela 9.1). Svi dvoatomski molekuli
sastavljeni od atoma razlicitih elemenata (MP: ,heteronuklearni dvoatomski molekuli*) su bar
malo polarni. Nepolarni molekuli su molekuli sa nultim elektri¢nim dipolnim momentom. Svi
molekuli izgradeni od istih atoma (MP: ,homonuklearni dvoatomski molekuli*) su nepolarni:
molekul hlora je nepolaran, jer ne postoji parcijalno naelektrisanje na njegovim atomima.

Tabela 9.1 Dipolni momenti nekih molekula

Dipolni momenat | Dipolni momenat
Molekul D Molekul D
HF 1,91 | PH; 0,58
HCI 1,08 | AsHj 0,20
HBr 0,80 | SbH3 0,12
HI 0,42 | O; 0,53
CcO 0,12 | CO, 0
CIF 0,88 | BFs3 0
NaCl* 9,00 | CHy 0
CsCl* 10,42 | cis-CHCI=CHCl  1.90
H,0 1,85 | trans-CHCI=CHCI 0
NH; 1,47

*U gasnoj fazi ove dvije vrste sastoje se od parova jona.

Kod viseatomskih molekula veoma je vazno praviti razliku izmedu polarnog molekula
i polarne veze. Iako svaka veza u u viSeatomskom molekulu moZe biti polarna, molekul kao
cjelina bi¢e nepolaran ako se dipoli (MP: opet, dipolni momenti) individualnih veza
medusobno ponistavaju [SI. (28)]. Tako je CO, nepolaran, iako su obje njegove veze polarne.
Nasuprot tome, dva 5'O—H6+dipola u H,O nisu duz iste linije (MP: istog pravca) i ne poniStavaju
se, tako da je H,O polarni molekul.

Q9o

(28) Ugljen dioksid, CO,

Oblik molekula odreduje da li je on polaran ili ne. Atomi i veze su isti u cis-
dihloretanu [S1. (29)] i trans-dihloretanu [SI. (30)], ali u drugom od njih C-CI veze uperene
su u suprotnim smjerovima i dipoli (reprezentovani strelicama) se poniStavaju. Prema tome,
dok je cis-dihloretan polaran, trans-dihloretan je nepolaran:
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(29) cis-dihloretan, C,H,Cl, (30) trans-dihloretan, Co;H,Cl,

Tetraedarski molekuli sa istim atomima na rogljevima, kao npr. tetrahlormetan (ugljen
tetrahlorid), CCly (31), su nepolarni, jer se dipoli (MP: dipolni momneti) sve cetiri (MP:
polarne) veze medusobno ponistavaju u trodimnezinalnom prostoru. Medutim, ako se jedan
ili dva atoma zamijene drugim atomima, kao u trihlormetanu (hloroformu), CHCl;, ili
usamljenim parovima, tada se dipoli veza ne poniStavaju i molekul je polaran (32). Primjeri
polarnih molekula te vrste su NH3, PH3, SO i — u notaciji koju koristimo u ovom poglavlju —
svi ostali AX3E i AX3E; molekuli. Visoko simetri¢ni rasporedi polarnih veza rezultuju
nepolarnim molekulima, jer se tada dipoli veza poniStavaju (S1. 9.10).

|LP

(31) Tetrahlormetan, CCly (32) Trihlormetan, CHClj; (33) Ozon, O3

Dvoatomski molekul je polaran ako mu je veza polarna. ViSeatomski molekul je
polaran, ako su njegove polarne veze tako aranzirane u prostoru da se njihovi dipoli
(MP: dipolni momenti) ne poniStavaju.
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JACINA 1 DUZINA VEZE

Za dva data atoma moZemo (MP: na osnovu onoga S$to smo ve¢ naucili) dosta rec¢i o vezi
izmedu njih. Npr., duZina i jac¢ina odredene veze uvijek su priblizno jednake, bez obzira na
konkretni molekul koji razmatramo (MP: Nemojte ovo pogresno razumjeti: nije duZina veze
jednaka njenoj jacini, ve¢ su duZine istog tipa veze, npr. O-H priblizno jednake u svim
molekulima u kojim se ona javlja, a isto se odnosi i na jacinu te veze.). Npr.,
politetrafluoroetilen (teflon) je otporan na dejstvo hemikalija. Da bismo razumjeli zaSto,
mozemo prouciti karakter C-F veza u mnogo jednostavnijim jedinjenjima, kao Sto je npr.
tetrafluorometan, CF4. MoZemo biti prili¢no sigurni da su C-F veze u polimeru sli¢ne.

9.8 JACINE VEZA

Jac¢ina jedne hemijske veze je mjera entalpije veze (MP: Znate §ta je entalpija, zar ne? Ako
ipak ne znate, necete imati problema ako privremeno umjesto ,.entalpija“ koristite pojam
wenergija“.), AHg (MP: Indeks ,,B“ je skracenica za ,bond", engleske rije¢i za ,,veza®.),
promjene entalpije koja se javlja kada se raskine veza u jednom gasnom molekulu. U svim
slucajevima koje ¢emo razmatrati, pretpostavicemo da kada se kida jedna kovalentna veza
svaki atom odnese sa sobom jedan od elektrona vezujuceg para: kidanje veze te vrste naziva
se disocijacijom veze [MP: Uocite malu finesu: pojam ,,disocijacija“ u opstem sluc¢aju ne
implicira obavezno da svaki fragment (u ovom slu¢aju atom) odnese sa sobom jedan elektron,
odnosno da kao rezultat disocijacije nastaju dva elektricki neutralana fragmenta; npr., kada
rastvorimo kristali¢ NaCl u vodi, ,,formulske jedinice* ¢e disosovati na jone Na* i CI". Ovdje
se, medutim radi o definiciji disocijacije jedne veze i oni je definiSu kako je definusu.).
Kidanje veze uvijek zahtijeva energiju, tako da su sve entalpije veza pozitivne. Npr., entalpija
veze H, dobija se iz entalpije disocijacije

H,(g)—>2H(g) AH°=+436kJ

(MP: Ignorisite za sada ovu nulu u superskriptu AH; prof. Ivanka Holclajtner-Antunovi¢ ée
vam objasniti o ¢emu je rije¢.). PiSemo AHp(H-H) = +436 kJ.mol”. Velika, pozitivna
entalpija veze znaci da je entalpija (energija) razdvojenih atoma mnogo veca od entalpije
polaznog molekula — drugim rije¢ima, treba upotrebiti mnogo energije da bi se veza
raskinula.

Veze izmedu razli¢itih atoma imaju razlicite jacine. Uporedimo disocijaciju C-O i O-
H veza u metanolu. Za disocijaciju C-O veze,

CH,-0O-H(g)—> HC,(g)+O-H(g) AH® =+377kJ .
Dakle, za C-O vezu, AHg(CH3-OH) = +377 kJ.mol''. Za disocijaciju O-H veze,
CH,-O-H(g)—>CH,-0(g)+H(g) AH® =+437kJ .

Ova jednakost pokazuje da je AHg(CH30-H) = +437 kJ.mol". Vidite da je potrebno vise
energije da bi se raskinula O-H veza, nego kada se radi o kidanju C-O veze, tako da je O-H
veza u metanolu jaca nego C-O veza.



82

Jacina veze izmedu dva atoma mjeri se entalpijom veze; sve entalpije veza su
pozitivne.

9.9 VARIJACUJA JACINE VEZE

Entalpije veze za tipi¢ne dvoatomske molekule su izmedu +151 kl.mol' (za L) i +1074
kJ.mol (za CO, najjatu poznatu vezu) (Tab. 9.2).

Tab. 9.2 Entalpije veza dvoatomskih molekula, kJ.mol™

Molekul | AHgp
H, 436
N, 944
0, 496
CO 1074
F 158
Cl, 242
Br, 193
I 151
HF 565
HCl 431
HBr 366
HI 299

Neki od trendova koji se pokazuju u Tab. 9.2 mogu se objasniti Luisovim strukturama
molekula. Razmotrimo, npr., dvoatomske molekule azota, kiseonika i fluora. Uocite opadanje
entalpije veze sa opadanjem broja veza izmedu atoma — od tri kod Ny, preko dvije u O,, do
jedne u F,. ViSestruka veza je skoro uvijek jaca od od jednostruke, jer je tada veci broj
elektrona koji vezuje atome.

U hemiji se rijetko javlja samo jedan razlog za trend osobina. Luisova struktura
molekula azota je :N=N: , sa po jednim usamljenim parom na svakom atomu. Luisova
struktura fluora, :F—F: , pokazuje da svaki atom ima po tri usamljena para. Usamljeni parovi
se medusobno odbijaju, ¢ak i ,,kroz* vezu. Stoga je energija neophodna da se razdvoje dva F
atoma u F, (MP: Ja bih tu dodao, viSe nego tri puta) manja nego ona koja je potrebna da se
razdvoje N atomi u N,. Ovo odbijanje jonskih parova objasnjava zaSto je veza u F, slabija
nego u H; (u drugom slu¢aju nemamo nijedan usamljeni par).

Varijacija atomskih radijusa takode doprinosi trendu jacina veza. Ako jezgra vezanih
atoma ne mogu da se mnogo pribliZe elektronskom paru koji ih vezuje, tada su dva atoma
slabo vezana. Npr., entalpija veze vodonikovih halogenida opada od HF do HI. Svi ovi
molekuli imaju jednostruke veze, a na vodonikovom atomu nema usamljenih elektronskih
parova. Medutim, kako atomski radijusi rastu od F ka I (vidi Sl. 7.27), vodonikov atom je sve
udaljeniji od jezgra halogenog atoma (MP: A time i od vezujuceg elektronskog para), i veza
postaje sve slabija.

Entalpija veze raste sa povecanjme broja veza (MP: U smislu, s mnogostrukoséu
veze.), opada kada broj usamljenih elektronskih parova susjednih atoma raste, i opada
sa pove¢anjem atomskih radijusa.
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9.10 JACINA VEZA U VISEATOMSKIM MOLEKULIMA

Prvi korak pri predvidanju jaCine odredene veze u jednom viSeatomskom molekulu je
pogledati o kojim atomima je rije¢. Medutim, i svi drugi atomi molekula uticu — svojom
elektronegativno$¢éu — na elektrone koji obrazuju posmatranu veze. Kao rezultat toga, jacina
veze izmedu datog para atoma malo varira od jedinjenja do jedinjenja. Kako te varijacije nisu
velike, srednja entalpija veze, koju ¢emo takode oznaciti sa AHg, je dobra aproksimacija za
jacinu veze u bilo kom molekulu. Neke srednje entalpije veza date su u Tab. 9.3.

Tab. 9.3 Srednje entalpije veze, kJ.mol

Veza Srednja entalpija veze | Veza Srednja entalpija veze
C-H 412 C-1 238
C-C 348 N-H 388
C=C 612 N-N 163
CC* 518 N=N 409
C=C 837 N-O 210
C-O0 360 N=0O 630
Cc=C 743 N-F 195
C-N 305 N-Cl1 381
C-F 484 O-H 463
C-Cl 338 0-0 157
C-Br 276

*U benzenu

Kao $to mozemo vidjeti na osnovu ovih srednjih vrijednosti, trostruka veza izmedu
dva atoma uvijek je jaca od dvostruke veze izmedu istih atoma, a dvostruka veza je jaca od
jednostruke. Medutim, dvostruka veza izmedu dva ugljenikova atoma nije dvostruko jaca od
jednostruke veze, a trostruka veza je mnogo manje nego trostuko jaca od jednostruke. Jaca
veza rezultuje niZom energijom i stabilnijim molekulom, jer je potrebno vise energije da bi se
ona raskinula, nego kada se radi o jednostrukoj vezi. Kako je viSe energije potrebno da se
raskinu dvije C-C veze, nego jedna C=C veza, moZe biti energetski povoljnije zamijeniti
viSestruke veze ve¢im brojem jednostrukih. Elektronski parovi u dvostrukim vezama, naime,
(po)malo se medusobno odbijaju, tako da jedna komponenta dvostruke veze ne vezuje atome
isto onako efikasno kao §to to ¢ini obi¢na jednostruka veza.

Vrijednosti u Tab. 9.3 pokazuju kako rezonancija sniZava energiju molekula. Npr.,
jacina ugljenik-ugljeni¢ne veze u benzenu, intermedijarna je u odnosu na ja¢inu jednostruke i
dvostruke veze. Benzen ima rezonantnu strukturu, a kako je jacina rezonantne hibridne veze
bliza dvostrukoj (nego jednostrukoj) vezi, molekul sa Sest hibridnih veza ima niZu energiju
nego onaj sa tri jednostruke i tri dvostruke veze.

Srednje entalpije veza objasnjavaju i relativnu stabilnost jedinjenja unutar odredene
familije. Npr., entalpija veze izmedu vodonika i elemenata Cetvrte grupe opada niz grupu, od
ugljenika (+412 kJ.mol'") do olova (+205 kJ.mol"). Ovo slabljenje veze ide paralelno sa
stabilnos$¢i hidrida niz grupu. Metan (CHa) se moZe beskonacno dugo drzati u vazduhu na
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sobnoj temperatiri. Silan (SiH4) se zapali u kontaktu s vazduhom. SnH,4 se raspada na kalaj i
vodonik. PbH4 nikada nije prepariran, osim moZda u tragovima.

Kada tac¢ne entalpije veza nisu na raspolaganju, moZemo ih procijeniti na osnovu
srednjih entalpija veze, izvedenih iz niza eksperimenata na slicnim jedinjenjima. (MP:
A Sta je sa CO? — uporedi Tab. 9.219.3.)

9.11 DUZINE VEZA

DuZina veze je rastojanje izmedu centara (MP: Stvarno mi nije jasno zasto insistiraju na
»centru atoma® i ne koriste ,,atomsko jezgro“.) dva atoma povezana hemijskom vezom.
DuzZine veza pomazu da se odredi cjelokupni oblik molekula. Kao $to vidimo u Tab. 9.4,
duzine veza za elemente druge periode su tipi¢no izmedu 100 i 150 pm. DuZine veza se
eksperimentalno odreduju ili spektroskopski, ili na osnovu difrakcije X-zracenja (MP: A
Gesto jo§ lakSe i pouzdanije rjeSavanjem Sredingerove jednadine!).

Tab. 9.4 Srednje i stvarne duZine veza (u pm)

Veza  Srednja duZina veze | Molekul  DuZina veze
C-H 109 H, 74
C-C 154 N, 110
C=C 134 O} 121
CC* 139 F, 142
C=C 120 Cl, 199
C-0 143 Br, 228
C=0 112 I 268
O-H 96
N-H 101
*U benzenu

Veze izmedu teskih atoma imaju tendenciju da budu duZe nego kod lakih, jer tezi
atomi imaju vece redijuse. ViSetruke veze izmedu para istih atoma su krace od jednostrukih,
jer dodatni elektroni jo§ viSe guraju atome jedan k drugome: uporedi duZine razli€itih
ugljenik-ugljenicnih veza u Tab. 9.4. Vidimo takode usrednjujuci efekat rezonancije. DuZzina
veza u benzenu je izmedu duZina jednostruke i dvostruke veze (ali bliza dvostrukoj). Za veze
izmedu istog para atoma, $to je veza jaca, to je kraca. Prema tome, trostruka C=C veza je i
jaca i kraca od od dvostruke C=C veze. Sli¢no, dvostruka C=0O veza je i jaca i krac¢a od
jednostruke C-O.

Svaki atom daje svoj karakteristiCan doprinos, nazvan kovalentnim radijusom,
duzini odredene veze (S1. 9.18). Duzina veze priblizno je jednaka zbiru kovalentnih radijusa
dva atoma (34). DuZina O-H veze u u etanolu, npr., je zbir kovalentnih radijusa H1i O, 37 pm
+ 74 pm = 111 pm. Vidimo sa slike 9.18 da su kovalentni radijusi atoma koji ucestvuju u
viSetrukim vezama manji nego u jednostrukim vezama istih atoma.

Kovalentni radijusi jednostrukih veza tipicno opadaju slijeva na desno duZz periode.
Isti trend je primijeen kod atomskih radijusa (Poglavlje 7.14), i uzrok je isti. Pove¢ano
naelektrisanje jezgra visSe privlaci elektrone i atom c¢ini kompaktnijim. Kako atom postaje
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manji, on se moZe vise pribliziti svakom atomu s kojim se veZe. Opet, kao u slucaju atomskih
radijusa, kovalentni radijusi rastu niz grupu, jer u sukcesivnim periodama valentni elektroni
zauzimaju ljuske koje su sve dalje od jezgra i sve bolje zaklonjene ve¢im unutrasnjim
elektronskim jezgrom. Deblji atomi ne mogu pri¢i blizu svojim susjedima; zato oni formiraju
duge, slabe veze.

B
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2 |

(34) Kovalentni radijus
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SI. 9.18. Kovalentni radijusi vodonika i elemenata p-grupa (u pikometrima). Tamo gdje je
navedeno viSe vrijednosti, one se odnose na jednostruke, dvostruke i trostruke veze.

Kovalentni radijus jednog atoma je njegov doprinos duzini kovalentne veze;
kovalentni radijusi se medusobno sabiraju da bi se procijenila duZina veze u molekulu.

ORBITALE I VEZIVANJE

Luisov model hemijske veze pretpostavlja da je svaki vezujuéi elektronski par smjesten
izmedu dva vezana atoma. Medutim, znamo na osnovu poglavlja 7 da se poloZaj elektrona u
atomu ne moZze precizno odrediti, ve¢ se moze na¢i samo vjerovatno¢a njegovog nalazenja u
odredenoj oblasti prostora, nazvanog orbitalom (MP: Ovi su nepopravljivill!) Opis
kovalentne veze pomoc¢u atomskih orbitala naziva se metodom valentnih veza [MP: engl.:
,»valence-bond theory*, skraceno VB. Neka vas ne ¢udi $to se akronim za ,,valence bond* pise
velikim slovima. Dakle, “I am bond”, V(alence) B(ond)!].
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9.12 oim VEZE

Pocnimo s najjednostavnijim molekulom, Hy. (Usamljeni) Atom vodonika ima jedan elektron
u ls-orbitali koja okruzuje jezgro. Kada dva atoma vodonika formiraju H,, njihov 1s-
elektronski par (oznaten sa T u diskusiji atomske strukture) i atomske orbitale koje oni
zauzimaju stapaju se (Sl. 9.19). Rezultujuéa raspodjela elektrona u obliku kobasice (MP:
Izjelice!) naziva se 0-vezom. Molekul vodonika drZi se na okupu tom g-vezom. Stapanje 1s-
orbitala naziva se prekrivanjem (ili preklapanjem, engl. ,,overlap*) atomskih orbitala.

Grcko slovo o ekvivalent je latinicnog s. Ono nas podsjeca da kada gledamo duZ
internuklearne ose [MP: ose koja spaja jezgra dva atoma, zvacu je i osom molekula (naravno,
kada se radi o dvoatomskim ili, generalno, linearnim molekulima — viSeatomski molekuli u
opStem slu¢aju nemaju molekularnu osu)] raspodjela elektrona podsjeca na onu tipi¢nu za s-
orbitalu.

3

S1.9.19

Prilicno sli¢na vrsta formiranja O-veza (,,0-vezivanje*) javlja se u vodonik-
halogenidima. Npr., elektronske konfiguracije vodonika i fluora prikazane su na Sl. (35):
notacija je ista kao ona koriS¢enja u Poglavlju 7.11. Nespareni elektron fluorovog atoma
zauzima 2p, orbitalu, a nespareni elektron atoma vodonika 1s-orbitalu. Ova dva elektrona su
ti koji se sparuju da bi formirali vezu. Oni se sparuju kada se orbitale koje oni zauzimaju
stapaju u oblak koji se prostire preko oba atoma (Sl. 9.20). lako je rezultuju¢a veza
komplikovanijeg oblika nego 0-veza u H, kada se pogleda sa strane, ona izgleda prili¢no
slicno kada se gleda duz internuklearne (z) ose; prema tome, i ona se oznacava kao 0-veza.
[MP: Ovo je vazan momenat: Do sada sam Cesto protestovao $to ne tretiraju ravnopravno p,
py 1 p-orbitale. U ovom slucaju, medutim, ose nisu ravnopravne. Ako smo izabrali z-osu za
osu molekula (a to je konvencija), onda od p-orbitala samo p, moZe uCestvovati u gradenju 0-
veze. Zapamtite: atomi su sferno simetricni, a dvoatomski (generalno, linearni) molekuli
cilindri¢no simetri¢ni.]

Hls

it
F2s _

(35) Vodonik fluorid, HF

H
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S1.9.20

Sve jednostruke kovalentne veze sastoje se od 0-veza u kojima se dva sparena
elektrona nalaze izmedu dva vezana atoma. Jedna 0-veza moze se formirati sparivanjem
elektrona iz dvije s-orbitale (kao kod H,), jedne s-orbitale i jedne p (MP: p,!) orbitale (kao u
vodonikovim halogenidima), ili dvije p (MP: opet p,) orbitale (kao u dvoatomskim halogenim
molekulima).

Kada razmatramo strukturu molekula azota, N, susre¢emo se sa jednom drugom
vrstom veze. Pretpostavimo da slijedimo istu proceduru kao ranije. Prvo piSemo atomske
konfiguracije (36):

~=—

N2s H

N
N2s E

(36) Azot, N,

Sada imamo po jedan elektron u svakoj p-orbitali oba atoma. Medutim, kada pokuSamo da ih
sparimo da bismo formirali tri veze, samo po jedan par od ove tri p-orbitale (MP: 2p,-orbitale
oba atoma) moZe se prekriti duz ose molekula i formirati 0-vezu (SI. 9.21). Dvije p-orbitale
oba atoma (2p,, 2py) normalne su na internukleranu osu i svaka sadrZi po jedan nespareni
elektron (S1. 9.22, gore). Kada se (ovi) preostali elektroni spare, njihove orbitale se mogu
preklapati samo postrance (MP: Engl.: ,side-by-side*) i formirati jednu T-vezu, vezu u kojoj
dva elektrona leze u dvije ,,Skoljke* (MP: Engl. ,lobe“. Stvarno ne znam kako bih ovo
preveo. Kako biste vi nazvali gornji i donji krug od kojih se sastoji broj 8? Pritom uzmite u
obzir da se ne radi o osmici napisanoj u jednoj ravni, ve¢ da je ona vretenasta, i Sto je joS
gore, da imate dvije takve ugojene osmice jednu pored druge), jedna s jedne, a druga s druge
strane internuklearne ose (Sl. 9.22 doje). Iako jedna T-veza ima elektronsku gustinu s obje
strane internuklerane ose, ona predstavlja samo jednu vezu sa elektronskim oblakom u obliku
dvije ,Skoljke®, bas kao S§to se jedna p-orbitala sastoji od dvije ,,Skoljke* (u ovom slucaju
mogli bismo reci i dvije ,lopte”.) [MP: Bitna razlika izmedu p i (jedne od komponenti) T
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orbitale je Sto je prva sli¢na jednoj debeloj osmici, a druga paru debelih osmica koje se drze
pod ruku].

2p, 20,
2p, 2p, 2p,
e v

S1.9.21 S1.9.22

Grcki simbol T ekvivalent je latinicnog slova p. Kada gledamo duz ose molekula,
(MP: jedna komponenta) T orbitala(e) podsjeca na p-orbitalu.

Sada mozemo opisati vezivanje u molekulu azota. Jedna 0-veza (koja se sastoji od
dva elektrona) formira se uzduZznim preklapanjem dvije 2p,-orbitale usmjerene duz
internuklearne ose, a dvije T-veze (svaka sa po dva elektrona) preklapanjem preostalih 2p-
orbitala postrance. Ovaj postupak vodi do zaklju¢ka da postoje ukupno tri veze; jedna o i
dvije m veze (Sl. 9.23), u saglasnosti sa Luisovom strukturom :N=N:.

(2p,,2p,)

e m(2p,.2p,)

7

S L ¢

o-b nd n-bonds
0(2p,.20,) &

SI. P.23 Oblik vezivanja u molekulu azota, N,. (a) Dva atoma su vezana pomocu jedne O-
veze i dvije normalne (u smislu, ortogonalne, engl., izvedeno iz latinskog: ,,perpendicular) n-
veze. (b) Kada se tri orbitale sastave, dvije m-veze se stapaju oko c-oblaka i cijela struktura
li¢i na jedan (cilindri¢ni) ,,hot-dog*™ (MP: Znate Sta je to, zar ne? hint: jede se, ali nije vruci
pas.)

MozZemo sada na osnovu ovih primjera uopstiti opis jedne viSestruke veze prema
teoriji valentnih veza:
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Jednostruka veza je o-veza.
Dvostruka veza je jedna sigma plus jedna m-veza.
Trostruka veza je jedna sigma plus dvije n-veze.

Kada se koristi teorija valentnih veza, treba prvo identifikovati orbitale valentnih
ljuski atoma, koje (orbitale!) sadrze nesparene elektrone, a zatim dozvoliti elektronima da se
sparuju, a atomskim orbitalama u kojima se oni nalaze da se preklapaju uzduzno (¢ime se
formiraju c-veze) i postrance (pri cemu nastaju m-veze).

9.13 HIBRIDIZACIJA ORBITALA

Metoda valentnih veza (VB), kako smo je do sada opisali, ne moZe da se primijeni na
vezivanje viSeatomskih molekula, kao $to je npr. metan, CH,s. Npr., ako bismo pokusali da
primijenimo VB teoriju na metan, napisali bismo elektronsku konfiguraciju ugljenikovog
atoma i pogledali kako izgledaju polupopunjene orbitale koje se mogu koristiti za formiranje
veza (37). Medutim, u atomu ugljenika imamo samo dvije polupopunjene p-orbitale. Drugi
velentni elektroni su ve¢ spareni. Izgleda kao da ugljenik moze obrazovati samo dvije veze i
imati, dakle, valentnost 2. Znamo, medutim, da je ugljenik skoro uvijek ¢etvorovalentan, tako
da moramo revidirati na§ model vezivanja.

i [T
C2s CZS,._,,

(37) Ugljenik, [He]2s*2p ' 2py' (38) Ugljenik, [He]2s'2p,'2p,'2p,

Uocite da ugljenik ima jednu praznu p-orbitalu. MoZemo dobiti viSe polupopunjenih
orbitala u ugljeniku ako investiramo dovoljno energije da promoviSemo (podignemo) (engl.
~promote*) jedan elektron, tj. ekscitujemo ga, u jednu energetski viSu orbitalu. Ako
ekscitujemo jedan 2s elektron u praznu 2p-orbitalu, dobijamo konfiguraciju prikazanu na Sl.
(28). Bez te promocije, jedan atom ugljenika mogao bi formirati samo dvije veze; poslije
promocije, on moze obrazovati Cetiri veze. Svaka veza pri svom formiranju oslobada
energiju. Pokazuje se da je, uprkos utrosku energije za promociju, ukupna energija molekula
CH, niza nego kada bi ugljenik formirao samo dvije C-H veze. Promocija elektrona moguca
je ako se snizava ukupna energija, uzimajuci u obzir veéi broj veza koje se mogu formirati.

Jo$ uvijek ne moZemo objasniti tetraedarski oblik metana, odnosno njegove Cetiri
identi¢ne veze. Izgleda kao da bi trebalo da imamo dva razlicita tipa veza u CHa: jedan tip bi
nastao preklapanjem vodonikovih Is-orbitala sa ugljenikovom 2s-orbitalom, a tri preostale
veze dobile bi se preklapanjem vodonikovih 1s-orbitala sa svakom od tri 2p-orbitale
ugljenika. Preklapanje sa 2p-orbitalama trebalo bi da da tri 0-veze pod uglovima od 90°.

Da bismo modifikovali ovaj opis, moramo vizuelizovati s- i p-orbitale kao talase
elektronske gustine centirane na jezgru atoma. Sli¢no talasima vode, Cetiri orbitale proizvode
sada tamo gdje se presijecaju nove oblike; ti novi oblici nazivaju se hibridnim orbitalama,
ili mijeSanim orbitalama. Cetiri hibridne orbitale su identi¢ne (MP: samo po obliku, ne po
pravcu!) i usmjerene su ka uglovima (MP: tj. rogljevima) jednog tetraedra (SI. 9.24). Svaka
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od orbitala ima jedan ¢vor u blizini jezgra i jedan ,repi¢* na drugoj strani, gdje se s- i p-
orbitale ne ponistavaju potpuno (MP: Ne ¢ini li vam se da bi sve ovo bilo teZe shvatljivo ako
bi orbitale bile ,,dijelovi prostora u kojima ....*?).

Primjedba P&L.: Hibridna orbitala je spoj (smjesa) atomskih orbitala jednog atoma u
molekulu. Ne mjeSajte ovaj pojam sa izrazom hibrid u ,,rezonanatnom hibridu®, u tom slucaju
radilo se o smjesi Lewisovih struktura cijelog molekula.

sp> hybrid orbital
VA o(Csp3,Hl1s)

A ' "1/

Position
of orbital
|
Tetrahedron

Sl. 9.24 Hibridne orbitale ugljenikovog S1. 9.25 Svaka C-H veza u metanu
atoma u metanu. Jedna s- i tri p-orbitale formira se sparivanjem elektrona iz
mijesaju se u Cetiri sp3 hibridne orbitale 1s-orbitale jednog od vodonikovih
od kojih je svaka usmjerena ka jednom atoma i jednog elektrona iz jedne od
od rogljeva tetraedra. Da bi slika bila jasnija, sp” hibridnih orbitala ugljenika. Rezultat
orbitale su pomjerene od centra. su Cetiri ekvivalentne 0-veze u

tetraedarskom rasporedu.

Cetiri hibridne orbitale u metanu nazivaju se sp® hibridima, jer su formirane od jedne
s-orbitale i tri p-orbitale. Na orbitalno-energetskom dijagramu, hibridizaciju reprezentujemo
kao formaciju Cetiri orbitale jednake energije, intermedijarne u odnosu na energije s- i p-
orbitala od kojih su konstruisane (39).

|

Csp? H—C—C—H
e ]
H H

39) sp3 hibridizovani ugljenik (40) Etan, CH;CHj;

Pomoc¢u ovako revidiranog modela moZemo sada da razumijemo vezivanje u
molekulu metana. Svaku od ugljenikovih sp3 orbitala zauzima po jedan nespareni elektron.
Svaki od ta cCetiri elektrona moZe se sparivati sa jednim elektronom iz vodonikovih 1s-
orbitala. Orbitale koje se preklapaju obrazuju o-veze. (SI. 9.25). Kako su hibridne orbitale
usmjerene ka rogljevima tetraedra, tako su usmjerene i 0-veze. Sve Cetiri veze su identi¢ne,
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jer predstavljaju iste (MP: ekvivalentne, ali ne iste!) smjese atomskih orbitala. VB opis je
sada konzistentan sa eksperimentom.

Vazno je stvatiti da metan nije teraedarskog oblika zato sto ugljenik ima sp> hibridne
orbitale. Hibridizacija je samo jedan teorijski nacin da se opiSu veze koje su neophodne da bi
postojala data molekulska struktura. Hibridizacija je (MP: samo) jedna (MP: od mogucih)
interpretacija molekulskog oblika; oblik nije posljedica hibridizacije [MP: Ja mrzim
hibridizaciju, ali mislim da su ovi sada malo pretjerali u skromnosti. Kada, naime znamo da
se molekul npr. sastoji od jednog atoma ugljenika i Cetiri atoma vodonika (kao metan), tada
koriste¢i pravila hibridizacije moZemo jednoznacno zakljuciti da ¢e oblik molekula biti
tetraedarski. Ovo ne vazi uvijek, ali dosta Cesto.]

Hibridne orbitale konstruiSu se na atomu (MP: od atomskih orbitala) da bismo
reprodukovali karakteristike raspodjele elektrona eksperimentalno odredenog oblika
molekula.

9.14 HIBRIDIZACIJA U KOMPLEKSNIJIM MOLEKULIMA
Hibridizaciju mozemo koristiti i da opiSemo veze u molekulima u kojima ne postoji

jedinstven centralni atom. Sve Sto treba da uradimo je da se skoncentriSemo na individualne
atome. Pogledajmo kako to funkcioniSe u sluc¢aju etana.

I|4 T o [ i_—j His i

N 3
L e VA
H His
(40) Etan, CH3CH3 (41) Amonijak, NH;

Luisova struktura etana prikazana je na Sl. (40). Prema VSEPR modelu, Cetiri
elektronska para oko svakog atoma (MP: ugljenika) imaju tetraedarski raspored. Ovaj
raspored sugeriSe sp® hibridizaciju na atomima ugljenika (MP: Sjetite se moje prethodne
primjedbe.). Oba ugljenikova atoma imaju po jedan nespareni elektron u svakoj od Cetiri sp3
hibridne orbitale i, kao rezultat, mogu formirati Cetiri 0-veze usmjerene prema uglovima (po)
jednog pravilnog tetraedra. Oznac¢imo C-C vezu 0(Csp3, Csp3 ) da bismo prikazali njen sastav:
Csp® oznatava jednu sp’ hibridnu orbitalu na jednom ugljenikovom atomu, a zagrade
pokazuju koje orbitale se preklapaju u C-C 0-vezi. Preostali elektroni u po tri hibridne
orbitale na oba C atoma mogu se koristiti za gradenje 0-veza sparivanjem s elektronima u 1s-
orbitalama Sest H atoma (oznacenih sa Hls). Struktura veza ilustrovana je na Sl. 9.26.

Oblik vezivanja u amonijaku ilustruje kako se opisuju molekuli s jednim usamljenim
elektronskim parom. Cetiri elektronska para u NH;3 imaju tetraedarski raspored (preme
VSEPR modelu), tako da atom azota opisujemo pomocu sp> hibridnih orbitala. Medutim,
kako atom azota ima pet elektrona, jedna od ovih hibridnih orbitala je ve¢ dvostruko
zaposjednuta (41). 1s-elektroni tri atoma vodonika sparuju se s nesparenim elektronima u
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preostalim sp> hibridnim orbitalama. Ovo sparivanje i preklapanje rezultuje formiranjem tri
0-veze. Za usamljeni par kaZe se da zauzima jednu nevezujuéu (engl. ,,nonbonding‘)
orbitalu. [MP: postoje i antivezujuée (ili, razvezujuce), engl. ,,anti-bonding* orbitale! Kao $to
kuce moZze biti vezano za svoju kuéicu (,,bonding*), nevezano (,,nonbonding®) ili
od(raz)vezano ,,antibonding*.]

o(Csp,His) __sp” hybrid
3 \ ' sp hybrid
ol CSP3,C$P‘ ) R ! _ Position
\ € ® A\ >
Position

(b)
(a)

S1. 9.26 VB opis vezivanja u molekulu  Sl. 9.27 Dvije uobicajene hibridizacione sheme.
Etana, C,He. Samo dvije veze prikazane (a) Jedna s- i dvije p-orbitale mijeSaju se dajuci

su pomocu svojih grani¢nih povrsina. tri sp” hibridne orbitale koje su usmjerene prema
Svaki par susjednih atoma povezan je uglovima jednog jednakostani¢nog trougla. (b)
0-vezama formiranim sparivanjem Jedna s- i jedna p-orbitala hibridizuju se u dvije
elektrona ili Hls, ili Csp® hibridnih suprotno usmjerene sp hibridne orbitale. U svim
orbitala. Svi uglovi veza su blizu 109,5° slucajevima hibridna orbitala prikazana je duz
(tetraedarski ugao) strijele koja pokazuje njen poloZaj i smjer.

Da bismo opisali molekule koji nemaju tetraedarski oblik koristimo razlicite
hibridizacione sheme. Npr., da bismo objasnili trigonalno-planarnu strukturu, kazemo da se
mijeSanjem jedne s-orbitale sa dvije p-orbitale dobijaju tri sp* hibridne orbitale. Ove
hibridne orbitale usmjerene su ka uglovima jednog jednakostrani¢nog trougla (SI. 9.27a).
Jednu linearnu strukturu opisujemo pomocu dvije sp hibridne orbitale, dobijene mijeSanjm
jedne s-orbitale i jedne p-orbitale (SI. 9.27b). Tri najvaZnija tipa hibridizacije u hemiji su

Tetraedarska hibridizacija: &etiri sp” hibridne orbitale, ugao 109,5°
Trigonalno-planarna hibridizacija: tri sp® hibridne orbitale, ugao 120"
Linearna hibridizacija: dvije sp” hibridne orbitale, ugao 180°

Notacija sp® kaZe nam da je svaka od &etiri hibridne orbitale obrazovana od jedne s-
orbitale i tri p-orbitale. Notacija sp” zna&i da je svaka od tri hibridne orbitale formirana od
jedne s-orbitale i tri p-orbitale, ostavljaju¢i jednu nehibridizovanu p-orbitalu. Atom sa sp
hibridizacijom ima dvije hibridne orbitale, od kojih je svaka obrazovana od jedne s-orbitale i
jedne p-orbitale, pri ¢emu su (pre)ostale dvije nehibridizovane p-orbitale. Bez obzira koliko
atomskih orbitala mijeSamo, broj hibridnih orbitala je uvijek jednak broju atomskih orbitala.
Ostale karakteristike shema hibridizacije date su u Tab. 9.5.
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Tab. 9.5 Hibridizacija i oblik molekula

Broj smijeSanih | Struktura (oblik) Tip Broj hibridnih orbitala
atomskih orbitala | hibridnih orbitala hibridizacije | oko centralnog atoma
2 linearan sp 2
3 trigonalno-planaran sp” 3
4 tetraedarski sp3 4
5 trigonalno-bipiramidalan dsp’ 5
6 oktaedarski d’sp’ 6

U teoriji valentnih veza, veze se formiraju sparivanjem elektrona u orbitale
susjednih atoma; prihvata se odredene shema hibridizacije tako da odgovara obliku
molekula i rasporedu elektronskih parova.

9.15 HIBRIDI KOJI UKLJUCUJU d-ORBITALE

Atomi elemenata iz trece i kasnijih perioda mogu smjestiti viSe od Ccetiri elektronska para
koriste¢i svoje d-orbitale. Kada centralni atom ima pet parova valentnih elektrona, potrebno
je imati pet orbitala u valentnoj ljusci. U tom slucaju, atom koristi jednu d-orbitalu uz Cetiri s-
i p-orbitale (MP: uobiCajene) valentne ljuske. Ako hoéemo da opiSemo trigonalno-
bipiramidalni raspored elektronskih parova, Tab. 9.5 nam kaZe da treba da hibridizujemo bas
tih pet orbitala. Rezultuju¢e orbitale nazivaju se dsp3 hibridnim orbitalama (SI. 9.28). Tu
hibridizaciju koristimo kada opisujemo npr. molekul PCls.

) sp3d hybrid - sp3d* hybrid
N - N
_ Position __~Position
v A 4
S1.9.28 S1. 9.29

Da bismo smjestili Sest elektronskih parova oko jednog atoma, potrebno nam je Sest
orbitala i tada koristimo dvije d-orbitale zajedno sa s- i p-orbitalama. Tab. 9.5 pokazuje da od
tih Set atomskih orbitala treba da formiramo Sest dzsp3 hibridnih orbitala, jer su ovi hibridi
usmjereni ka uglovima jednog pravilnog oktaedra (SI. 9.29). Tu shemu koristimo kada Zelimo
da opisemo oktaedarske rasporede elektronskih parova, kao u SFg ili XeF;,

Oktetni rasporedi korespondiraju ukljucivanju d-orbitala, koje se mijeSaju sa s-
i p-orbitalama dajuc¢i hibridizacione sheme konzistentne sa VSEPR modelom i
eksperimentima.
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9.16 VISESTRUKE UGLJENIK-UGLJENIK VEZE

Da bismo opisali ugljenik-ugljenik dvostruke veze, polazimo od strukturu etena, CH,=CH,.
Na osnovu eksperimentalnih rezultata znamo da svih Sest atoma u etenu leZe u istoj ravni, sa
H-C-H i C-C-H uglovima veza od 120". Potrebna nam je sp” hibridizacija da reprodukujemo
raspodjelu elektrona koju ti uglovi sugeriSu. U svakoj od tri hibridne orbitale nalazi se po
jedan elektron. Cetvrti valentni elektron svakog atoma (MP: ugljenika) mora, dakle, da
zauzima jednu nehibridizovanu p-orbitalu, Sto daje aranZman (42). Nehibridizovana p-
orbitala normalna je na na ravan koju obrazuju hibridi (SI. 9.30). Dva ugljenikova atoma
formiraju jednu 0-vezu preklapanjem po jedne sp2 hibridne orbitale oba atoma. H atomi grade
0-veze sa preostalim sp2 hibridima. Ovaj raspored orbitala ostavlja elektrone u dvije
nehibridizovane 2p-orbitale slobodnim da se sparuju i formiraju jednu T-vezu.

C2p T ¢ )

=

42) sp2 hibridizovani ugljenik S1. 9.30 Izgled etena (etilena)

Luisova struktura linearnog molekula etina (ranije ime, acetilen) (MP: Sta mislite,
kako se ranije prezivao Mihajlo?) je H-C=C-H. Da bismo opisali vezivanje u ovom molekulu,
potrebna nam je hibridizaciona shema koja daje dvije ekvivalentne orbitale pod uglom od
180°. To je sp hibridizacija. Oba C atoma imaju po jedan elektron u svojim sp hibridnim
orbitalama i po jedan elektron u obje svoje uzajamno normalne nehibridizovane 2p-orbitale.
Elektroni u sp hibridnim orbitalama sparuju se i formiraju jednu ugljenik-ugljenik o-vezu.
Elektroni iz preostalih sp hibridnih orbitala sparuju se sa vodonikovim 1s-elektronima i
obrazuju dvije ugljenik-vodoni¢ne 0-veze. Elektroni iz perpendikularnih 2p orbitala sparuju

se u dvije T veze, pod medusobnim uglom od 90°. Rezultujuéa shema vezivanja prikazana je
na Sl. 9.34.

n(C2p,,C2p,)
4 n(C2p,,C2p,)

- .‘
06D —O=0

o(Csp,Csp)
Sl. 9.34 Etin (etilen)

ViSestruke veze formiraju se kada jedan atom obrazuje jednu o-vezu Koristeéi
jednu hibridnu orbitalu, i jednu ili viSe T veza koristeci nehibridizovane orbitale.



“Da steh ich nun, ich armer Tor!
Und bin so klug als wie zuvor;”

J.W. Goethe, Faust I,
Eine Tragodie
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