06  Chemické vazby
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Většina atomů prvků v přírodě je vázána do větších útvarů (např. molekul, krystalů atp.). Výjimku tvoří atomy vzácných plynů, schopné samostatné existence. Schopnost vytvářet složitější útvary souvisí se strukturou elektronového obalu. Tyto útvary jsou stabilnější než volné atomy, neboť sdružováním dosahují stavu s menším obsahem energie. Soudržné síly, které jsou příčinou sdružování atomů nebo iontů, nazýváme chemická vazba.

Ke vzniku i štěpení chemických vazeb dochází při chemických reakcích. Podle dnešního výkladu chemické vazby, založeného na kvantové mechanice, dochází při těsném přiblížení slučujících se atomů ke změnám elektronové hustoty, jejichž výsledkem je takové uspořádání atomových jader a elektronů, které má nižší energii než izolované atomy, a proto je stálejší.

Chemickou vazbu charakterizuje vazebná energie nebo také disociační energie, což je energie, která se při vzniku jednoho molu vazeb uvolní a bylo by ji nutné k roztržení těchto vazeb opět dodat (kJ.mol-1) a délka chemické vazby, což je hodnota rovnovážné vzdálenosti mezi vázanými částicemi (nm). Násobné vazby (dvojné nebo trojné O2 nebo N2) jsou kratší a jejich vazebná energie je větší. Sloučením atomů do větších celků vzniká nové prostorové rozdělení pravděpodobnosti výskytu elektronů, dochází k překrývání atomových orbitalů a k vytvoření nových orbitalů, které nazýváme molekulové orbitaly. 

Polární vazby (viz dále) charakterizuje rovněž dipólový moment - dipól
Kovalentní vazba -    sdílení elektronů (nejčastěji jejich dvojic) mezi vázanými atomy - orbitaly

Je výsledkem působení elektrostatických sil mezi jádry a elektrony v molekule, jejichž chování se řídí zákony kvantové mechaniky. Ve většině případů se jedná o sdílení dvojic elektronů s opačným spinem neboli vazebních elektronových párů. Stejně jako pro atomy používá se pro molekuly orbitalový model, podle něhož je chování jednotlivých elektronů v molekule popsáno pomocí molekulových orbitalů (MO).

Je-li vazba tvořena jedním elektronovým párem, je to vazba jednoduchá a ta je vždy vazbou σ (př. H-H, tj molekula H2). Vazba tvořená dvěma elektronovými páry se nazývá vazba dvojná (je tvořena jednou vazbou σ a jednou vazbou π) (př. O=O , tj. molekula O2). Trojná vazba je tvořena třemi elektronovými páry a sestává z jedné vazby σ a dvou vazeb π (př. N≡N , tj molekula N2). 

Kovalentními vazbami jsou vázány nejen atomy v jednotlivých molekulách, ale tento typ vazby existuje i v některých pevných látkách, které jsou tvořeny obrovskými soubory kovalentně vázaných atomů. Diamant, křemík, germanium, karbid křemičitý, atd

Velmi tvrdé, vysoký bod tání, obtížně rozpustné, nižší koordinační číslo (než u iontových) 

- atomy nejsou tak těsně uspořádány jak těsně jsou uspořádány ionty v iontových krystalech.

Polovodiče nebo izolanty

Polarita kovalentní vazby - Elektronegativita X

Kovalentní vazba různorodých atomů  -  jak kovalentní tak i částečně iontová 

Různorodé atomy vzhledem k sobě - jeden tendenci stát se kationtem (uvolnit své elektrony), druhý atom má tendenci stát se aniontem (přibrat k sobě navíc elektrony).

Jak který se bude chovat (jako aniont nebo kationt) rozhoduje porovnání hodnoty elektronegativity každého z nich.

Elektronegativita:   X     (eV nebo J /mol, nebo nejčastěji relativní - bezrozměrná vztažená k fluoru F)   

 -  stupeň sdílení svých elektronů s jinými atomy 

jeden ze vztahů pro výpočet elektronegativity:        X =(I + A) / 2     kde:

I  = Ionizační energie  (eV nebo J/mol) - energie, která je zapotřebí k odtržení elektronu

z elektroneutrálního atomu. V jednotlivých skupinách prvků klesá s rostoucím atomovým číslem. prvky s nízkými hodnotami ionizační energie snadno elektrony odevzdávají (zvláště alkalické kovy), nejvyšší hodnoty ionizační energie vykazují vzácné plyny.

A = Elektronová afinita  (eV nebo J/mol)  - energie uvolněná přijetím cizího elektronu do valenční slupky

Hodnoty veličin jsou pro každý prvek tabelovány.

Elektrony ve vazbě se posouvají na stranu elektronegativnějšího atomu (tj, s vyšší hodnotou elektronegativity) tím více, čím je rozdíl elektronegativit obou atomů větší.

Elektronegativnější atom se stává ve vazbě aniontem - záporným iontem

Nepolární vazba (vazba čistě kovalentní) 

· je-li hustota vazebného el. páru rozložena rovnoměrně mezi oba vazebné partnery

· oba atomy přitahují sdílené elektrony stejnou měrou (atomy jednoho druhu)
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MO je zcela symetrický  

· rozdíl elektronegativity atomů   ∆X < 0,4  

· př. H2:   H – H   ,   N2:   N ≡ N
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podíl iontovosti 

· vazba čistě kovalentní (ideálně kovalentní)

Polární vazba - (polarizovaná) - vazba kovalentní + příspěvek vazby iontové

· vazba o nestejném rozložení hustoty vazebního el. páru mezi sloučenými atomy (2 rozdílné atomy)

· sdílení elektronů - není rovnoměrné – deformace vazebního el. páru

· zvětšení hustoty elektronů v blízkosti atomu, který má větší afinitu k elektronům 
· vznik parciálních nábojů δ+, δ-
· MO je polarizací deformovaný – asymetrický

· Rozdíl elektronegativity atomů 0,4 < ∆X < 1,7

· př. HCl:      H δ+ ─  Clδ─        i = 0,18     ( kde  XH  = 2,15 ,   XCl = 3,0)

· dipólový moment µ= δ.l          (δ  - parciální náboj,  l-vzdálenost nábojů)

Iontová vazba - velmi silně polarizovaná kovalentní vazba - extrémní případ polarizace

· na obou atomech velké parciální náboje, vazba získává výrazně elektrostatický charakter

· vazba se popisuje Coulombovskou přitažlivou silou vzájemně opačných nábojů

· vznik iontové vazby vyžaduje, aby 1 atom získal elektron na úkor atomu druhého => vytvoření iontů

· vytvořené  ionty dosahují stabilní el. konfiguraci vzácných plynů (zaplněný nebo naopak prázdný oktet)

· rozdíl elektronegativity atomů ∆X > 1,7

· př. NaCl:        Na+ ─ Cl‾      i = 0,64      XNa = 0,9 ,  XCl = 3,0 

Cl:   1s2  2s2  2p6  3s2  3p5   získáním jednoho elektronu stane se aniontem  Cl─ se strukturou inertního plynu argonu (Ar: 1s2  2s2  2p6  3s2  3p6)

Na:  1s2  2s2  2p6  3s1  odevzdáním jednoho elektronu chloru, stane se kationtem Na+  se strukturou inertního

plynu neonu  (Ne: 1s2  2s2  2p6)  
· i = 1    →    hypotetická ideálně iontová vazba (neexistuje - vždy určitý podíl kovalentní vazby)

· i > 0,5 → iontová vazba (nesměrová)
Iontové krystaly:

Elektrostatické síly poutající ionty v krystalech jsou velké a teploty tání iontových sloučenin jsou vysoké (až 2000°C). V pevném skupenství jsou nevodivé, ale jejich roztoky a taveniny elektrický proud vedou. Jsou velmi pevné, ale křehké, rozpouštějí se v polárních rozpouštědlech. Často opticky čiré - průhledné.

Kovová vazba - obdoba kovalentní vazby

Kovová vazba se často označuje jako třetí typ chemické vazby. Vzniká mezi velkými soubory stejných (i nestejných) atomů, jejichž elektronegativity jsou poměrně nízké a vzájemně se příliš neliší. Její podstatou je rovněž překrývání valenčních orbitalů jako u kovalentní vazby.Používá se k vyjádření chemické vazby existující mezi atomy kovu v pevném stavu, uskutečněné extrémně delokalizovanými elektrony. Nejjednodušší model kovové vazby předpokládá, že se krystal kovů skládá z kationtů rozmístěných v pravidelné prostorové mřížce. Valenční elektrony jsou volně pohyblivé, označují se často jako elektronový plyn. Překrýváním energeticky stejných valenčních elektronových orbitalů v krystalu kovu vznikají společné energetické pásy. V těchto pásech se mohou elektrony volně pohybovat a dodávat tak látce specifické vlastnosti kovů - lesk, velkou elektrickou a tepelnou vodivost, kujnost a tažnost i jejich chemické vlastnosti.

Velká koordinační čísla - velmi těsné uspořádání atomů, resp. iontů

Vodíková vazba - vodíkové můstky

· zvláště silná interakce dipól-dipól

· u sloučenin obsahující atomy vodíku (XH = 2,15) vázané k silně elektronegativnímu prvku (fluor (XF = 4), kyslík (XO = 3,015), dusík (XN = 3)), který musí mít volný el. pár

· 10x slabší než vazba kovalentní

· ovlivňuje výrazně řadu chemických a fyzikálních vlastností sloučenin (teplotu tání, teplotu varu aj.)

· Intermolekulární – mezi dvěma molekulami (např. u vody)

· Intramolekulární – vodík je vázán ke dvěma atomům téže molekuly (k jednomu vazbou kovalentní, k

druhému vazbou vodíkovou) 
Van der Vaalsovy slabé vazby

· mezimolekulová vazebná interakce, ve srovnání s chemickou vazbou (meziatomickou interakcí) je

podstatně slabší

· slabé soudržné síly mezi molekulami
Podle polarity interagujících molekul se dělí:

1) Interakce dipól-dipól

2) Interakce dipól-indukovaný dipól

3) Interakce iont-dipól

4) Interakce vyvolané disperzními silami

(Londonovy disperzní síly u nepolárních molekul)
1) Interakce dipól-dipól  -  nejsilnější mezimolekulární interakce

· v polárních molekulách   - existují  dipóly

· poměrně silné elektrostatické přitahování opačně nabitých pólů (stejně nabité se odpuzují)

· proti orientaci dipólů působí tepelný pohyb molekul
2) Interakce dipól-indukovaný dipól  - mezi polárními a nepolárními molekulami

· polární molekula indukuje dipól v nepolární molekule (nastává přitahování opačně nabitých pólů molekul)

· může se uplatnit i mezi polárními molekulami - deformují se a zvyšuje se jejich přitahování
3) Interakce iont-dipól  - při rozpouštění látek iontového charakteru

· vznik solvátového obalu – polární molekula (ion) je obklopena polárními molekulami rozpouštědla (orientují se opačnými náboji k iontu)

· solvátový obal je tvořen několika vrstvami (další vrstva méně uspořádaná), zabraňuje přiblížení iontů k sobě, aby na sebe přímo působily

· je-li rozpouštědlem voda = hydratace

4) Interakce vyvolané disperzními silami (Londonovy) 

· u nepolárních molekul – nejslabší mezimolekulové interakce

· rozložení elektronů není neměnné, tvoří se dočasné dipóly (krátkodobě), dlouhodobě se vyruší →nepolární molekula

· vzájemná interakce dočasných dipólů v souboru blízkých molekul je podstatou elektrostatických přitažlivých disperzních sil
Chemické vazby





Silné -  energie vazby  3 - 10 eV / atom,  vzdálenost mezi jádry = 0,1 nm


Kovalentní  -  energie vazby  3 -  5 eV / atom


Iontová        -  energie vazby  3 - 10 eV / atom


Kovová        -  pouze u pevných látek - kovů





Slabé - energie vazby  0,1 - 1 eV / atom,  vzdálenost mezi jádry = 0,3 - 0,4 nm


Vodíkové můstky  -  energie vazby  1 eV / atom, vzdálenost atomů = 0,3 nm


Van der Vaalsova  -  energie vazby  0,1 eV / atom, vzdálenost atomů = 0,4 nm





= 0





kde  XA  , XB  - elektronegativity obou atomů  A  a   B
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