Chemicka vazba

Duvody pro vazbu = mensi energie atomu ve vazanem
stavu nez energie jednotlivych oddélenych atomu

Mechanismus tvorby vazby = sdileni, predavani nebo
redistribuce valen¢nich elektronu

Model lokalizovanych elektronovych part (Lewis, VB,
VSEPR, hybridizace)

Model delokalizovanych elektroni (MO)




Typy chemickych vazeb

Kovalentni = sdileni elektront (e paru, 1e H,") nékolika
atomy (2, 3, 4....)

Kovova = sdileni elektronii mezi1 mnoha atomy, pasova teorie

Iontova = predani elektronu, tvorba 1ontti, Coulombovské
pritazlivé sily mezi opacné€ nabitymi ionty

Van der Waalsova = Coulombovskeé pritazlive sily mezi
doCasnymi naboji (dipoly)

Topologicka = mechanicke spojeni molekul (rotaxeny,
katenany, karcerandy)




Chemicka vazba

W

A lonic bonding B Covalant bonding




Iontova

Iontovost Cs-F

= Xa-Xb

B-H

Mg-Al Sb-Sn  I-Br (C1-0O

F-F

Cs-Cs

Mg-Mg Ge-Ge H-H Br-Br

Kovova

Kovalentnost = (Xq+Xp)/2

Kovalentni




casteCny
kovalentni
charakter

polarné
kovalentni
vazba

Z4dna vazba neni zcela iontova.
Prechod od kovalentni k 1ontové vazbé
je spojity a vétSina sloucenin lezi mezi
obéma extrémy

A, = (XA — AB)

i=1-exp[-0.21(xs — xp)’]




Tontova a kovalentni vazba
LiCl > Na(Cl > KCIl1 > RbC(Cl > Cs(Cl

Stoupa kovalence

Nal > NaBr > Na(Cl > NaF

Stoupa kovalence

AIN > MgO > NaF

Stoupa 1ontovost




. Tontova a kovalentni vazba

Kovalentni

. j lomtova puipiivng rozdéleni
« H-F Plynuly pfechod

Polarni kovalentni

C-0s |j.ce dNaCle® Ca-Oe

Rozdil elektronegativity
Ay, = (XA — %)
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Elektronegativita podle Paulinga
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Ruzné typy chemické vazby v jedné slouceniné

kovalentni

Van der Waalsova




Ruzné typy chemické vazby v jedné slouceniné

Kovalentni

Iontova




Ruzné typy chemické vazby v jedné slouceniné

SrTl, = Sr2* (TL)?

Kovalentni mezi T1-T1

Tontova mezi Sr?* a (T1,)*>




Topologicka vazba: rotaxeny, katenany,
karcerandy

1a: R = (CHy)gCH3

ihb: R= {EHE]EPH 2a R = tcHg}lﬁCHg

2b: R = (CH,};Ph

e
—
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ITontova vazba

Na(s) + 2 Cl,(g) > NaCl(s) AH’; =—-410.9 kJ mol-!




NaC(Cl - iontova sloucenina

Neexistuje molekula NaCl

Vzorcova jednotka

Nekonecna miizka usporadanych
kationtl a aniontu




Mrizkova energie, L

Mrizkova energie je energie, ktera se uvolni pi1 vytvoreni jednoho
molu pevné 1ontove slouceniny z iontli v plynném stavu

1 Z,Z¢°

Coulombovska pritazliva sila == 5

mezi dvéma 1onty 472'80 I
. Z. = naboje ionti

Mrizkova energie L [kJ mol~!] r = vzdalenost ionti

Coulombovskeé pritazlivé a dopudive sily mezi 1 molem 1ontu

M = Madelungova konstanta
udava geometri1 krystalové mtizky
(NaCl, CsCl, CaF,, ZnS,....) 15




Mrizkové energie halogenidu alkalickych kovu

L [kJ mol-'] Cl
Li 862
Na 788
K 718
Rb 694
Cs 672




Mrizkové energie a fyzikalni vlastnosti

L [kJ mol-1]

T, [°C]

L [kJ mol-!]

T, [°C]

913

996

808

857

778

801

703

770

737

747

674

742

695

660

636

682

L [kJ mol-']

Mohs

2326

3920

6.0

3513

4.5

3283

3.5

3114

3.3

75477




Mechanické vlastnosti iontovych sloucenin

Repulsive

External force

Crystal
force * cracks

&G + C +
+E&+6& e@we e+W+@e
O 6% ~ 200 ~2 6o
*0:6 €306 “%wo




Born —

Haberuv cyklus

Na™(g) + Cl1 (g)
T IE(Na)
Na (g) + Cl (g)
T % D(CI-CI)
Na (g) + % CL, (g)

T AI_Isubl.

Na (s) + ¥ Cl, (g)

l N(@))
Na™ (g) + CI” (g)

Soucet
energetickych efektu
déji uzavieného
cyklu=0

L(NaCl)

AI_Islu(: l
\/
NaCl (s)




Born — Haberuv cyklus

Na(s) — Na(g)

V2 Cly(g) — Cl(g)

Na(g) > Na*(g) + ¢

Cl(g) + e — Cl(g)

Na*(g) + Cl:(g) — NaCl(s)

Na (s) + 2 Cl, (g) = NaCl(s)

AH_,, = 107.3 kJ mol!
¥, D(CI-CI) = 122 kJ mol-!
IE(Na) = 496 kJ mol-!
EA(CI]) = —349 kJ mol-!
L(NaCl) =778 kJ mol-!

=—-401.7 kJ mol-!
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Kovalentni vazba

4
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Covalent Bonding

E0on 1250
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OPr oton(+)

(a)

Forces of attraction

Forces of repulsion




Kovalentni vazba

Atomy se sdilenim elektronovych paru snazi
doplnit svou valen¢ni sféru na elektronovy
oktet
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Gilbert N. Lewis
(1875-1946)




Oktetové pravidlo

1s2

[He] 2s? 2p°
[Ne] 3s? 3p®

[Ar] 3d!0 4s2 4pf

[Kr] 4d10 552 5p6

[Xe] 414 5d10 652 6pS
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Lewisovy struktury




Lewisovy struktury

Tvorba stabilni slouCeniny (n atomu) = atomy dosahnou
konfigurace vzacného plynu.

Secti valenCni elektrony vSech atomu, = naboj =E.

Pro oktety potfebujeme 8n elektronti. 8n — E musi byt sdileno.
Pouzij dvojice elektronu k vytvoreni jednoduchych vazeb mezi
atomy (= S).

Zbyvajici sdilené elektrony (P = 8n — E — S) umisti tak, aby byl
vytvoren duet pro H atomy a oktet pro C, N, O, F.

Nesdilené¢ elektrony rozmisti jako volné elektronove pary.
Slouceniny prvku skupiny Be a B mohou byt elektronové deficitni.
Prvky 3. a vySSich period mohou prekrocit oktet.

Elektrony prevySujici oktet umisti na centralni atom.
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Rezonancni struktury

Poloha jader se neméni, umisténi elektronu je odlisné.

Popis skutecné situace neni ani jedna z moznych struktur,
neni to ani rychly pfechod mezi jednotlivymi strukturami, ale
superpozice vsech.




Rezonanc¢ni struktury

fad vazby = 1,5
nabojna O =-0,5




Formalni naboj
Oxidacni Cislo = vSechny e k elektronegativnéjSimu prvku
Formalni oxidacni stav pro vypocet vymeény e v redoxnich reakcich.
Neni to skuteCny naboj na daném atomu.

Formalni naboj = rozdil mezi poctem valencnich elektronu na
volném atomu a valen¢nimi elektrony pfifazenymi atomu v

molekule: volné pary patfi celé danému atomu, vazebne pary jsou
rozdéleny mezi partnery.

Atomy se snazi dosahnout minimalniho formalniho naboje, nejlépe
0.

Negativni formalni naboj je umistén na nejelektronegativnéjSim
atomu.

Soucet formalnich naboju v molekule (iontu) musi byt roven
celkovému naboji na dan¢ Castici.




Formalni naboj v H;0", CH;0-, CH;", CO, N;




Formalni naboj

(-2) (0 (+1) (=1) (0) (0) : (0):£310) 5 (v1) ¥
[:H—CEO:] > [N:C=D] &> [:NEC—(::E:]
A B C

velke hodnoty
formalniho naboje
zaporny naboj na meén¢
elektronegativnim prvku
nejlepsi vzorec
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Molekuly s neparovymi elektrony

Dimerizace NO,:
2NO, (g) = N0, (g) K. =210

paramagneticka molekula = ma neparove elektrony

= Lewisovy struktury nevystihuji
realitu zcela dokonale




VSEPR

VSEPR = valence shell electron repulsion
Odpuzovani elektronovych paru ve valencni vrstveé

Empiricky soubor pravidel, podle ktereho 1ze snadno urcit
tvar koordinac¢ni sfery atomu a tedy tvar molekul, 1onti1 a

molekulovych fragmentt prvku hlavnich skupin nebo
pfechodnych kovu s elektronovou konfiguraci d nebo d'°.

H—I:l:I—H -
H

Lewis structure




VSEPR

Molekula = centralni atom + ligandy + volné¢ elektronove pary

ligandy = jin¢ atomy nebo skupiny

Ligandy maji obvykle vyssi elektronegativitu nez centralni atom
(ne H nebo kovy)

Valenc¢ni elektrony usporadany do dvojic:

*Vazebn¢ elektronove pary
*Voln¢ (nevazebné) elektronove pary




Centralni atom - ligand




VSEPR

Pro urCeni zakladniho tvaru koordinac¢ni sféry atomu je
dulezity pocet obsazenych smérti = pocet volnych
elektronovych paru a pocet vazeb (bez ohledu na
nasobnost !!)




VSEPR

Kazdy elektronovy par zaujima urcity prostor kolem centralniho
atomu a ,,zabranuje* pristupu ostatnim elektrontim (odpuzuje je)
= Pauliho princip vylucnosti.

Elektronove pary se usporadaji v prostoru kolem centralniho
atomu co nejdale od sebe, aby se co neymén¢ odpuzovaly.

Volné elektronové pary ,,zaujimaji*“ vétsi ¢ast prostoru kolem
centralniho atomu a jsou mu bliZe neZ vazebné elektronove pary.




Tetraedricka molekula methanu CH,

Umistit 4 body na povrchu koule tak, aby mély mezi sebou
maximalni vzdalenost — tetraedr




VSEPR

Voln¢ elektronove pary a jednotlive vazby zauymou v prostoru
kolem centralniho atomu uspofadani s nejnizsi energii, tj.
s nejmensSim odpuzovanim mezi elektronovymi pary:

centralni atom + 2 ligandy linearni

centralni atom + 3 ligandy rovnostranny trojuhelnik

centralni atom + 4 ligandy tetraedr

centralni atom + 5 ligandi trigonalni bipyramida nebo
ctvercova pyramida

centralni atom + 6 ligandu oktaedr

centralni atom + 7 ligandu pentagonalni bipyramida




VSEPR %é'

AEX; AE,X,

AEX, AE, X, AE,X,

AEX, AE,X,

AEX,




VSEPR

Pro pojmenovani vysledneho tvaru molekuly uvazujeme
jen polohy jader, NE volné elektronove pary

Objem obsazeny vazebnymi el.pary klesa v fade¢ :

trojna vazba > dvojna vazba > jednoducha vazba.

Odpuzovani mezi el.pary klesa v radé¢:

volny-volny > volny-vazebny > vazebny-vazebny




Zmény vazebnych ahla




LINEAR
180~

o o

Linear
Examples: ESE, HCN, Eh.::F2

-@ o AX,

Vazebny uhel =180°




AX;: Vazebny uhel =120°
AEX, : Vazebny uhel < 120°

TRIGOMNAL PLAMNAR

Trigonal planar
Examples: S5O,, BF,, MOy GU;;—

3

Bent {V shaped)

Examples: 5Q,, Og, PRCL,, SnBr,




Tetraedricky vazebny uhel

e
J o 0“

AX,

Tetraedricky vazebny uhel =109.5°




Deformace vazebnych uhlu

Tetraedr Trojboka pyramida Lomena




Trigonalni bipyramida

TBP ma dva ruzné typy vrcholu =
dva chemicky odlisné typy
substituentu, pozic Equatorial

Dveé axialni

Tt1 ekvatorialni

Voln¢ elektronovée pary a
nasobn¢ vazby obsazuji vzdy
ekvatorialni polohy




Voln¢ elektronove pary a
nasobn¢ vazby obsazuji
vzdy ekvatorialni polohy




Trigonalni bipyramida

Vysledny nazev
tvaru molekuly
urcuje poloha jader,
neuvazujeme volné
elektronove pary




Trigonalni bipyramida (TBP) a ¢tvercova

pyramida (SP)







Oktaedr

iy e .
e A

Ctvercova pyramida Ctverec




Prekryv orbitalu

Vznik vazby piekryvem orbitali na dvou ruznych atomech A, B
Obsazeno dvojici elektrontu
Y=Y, x¥;

Podminky prekryvu:

Vhodna symetrie, znaménko vinove funkce
Vhodna energie, srovnatelna, ne velmi rozdilna




Typy prekryvu orbitalu

Sigma vazba, G

Elektronova hustota lokalizovana na spojnici jader
Spojnici jader obvykle znacime jako osu z

S S S P P P

JJ (OO

P1 vazba, T

Elektronova hustota lokalizovana mimo spojnici jader
Jedna uzlova rovina P p p d




Typy prekryvu orbitalu

Delta vazba, O
Elektronova hustota lokalizovana mimo spojnici jader

Dv¢ uzlové roviny




Typy prekryvu orbitalu

Prekryv klesa

slabsi vazba




Sigma vazba, o

Elektronova hustota lokalizovana na spojnici jader







Sigma vazba, 6,

M. . ..

o

GPP




Pi vazba, &t
Elektronova hustota lokalizovana mimo spojnici jader

Jedna uzlova rovina

Stejné pro p, a p,




Uéinnost piekryvu orbitalt

Kratsi vzdalenost = lepsi prekryv
Pfi stejné vzdalenosti jader: ¢ > 1T > 0

Pro G: p,-p, > P,-S > S-S

&5 S

-»




Vazebné parametry

Rad vazby

Vazebna délka, A

1.0

1.67

1.50

1.58

1.67

1.49

1.75

1.43

2.0

1.39




Vazebné parametry

vazba délka [A] energie [kJ mol!]
C-C 1.54 348

C=C 1.34 612

=0 1.20 837

C-O 1.43 360

=0 1.23 743

=0 1.13 1074

N-N 1.47 163

N=N 1.24 409

N=N 1.10 944




E, kI mol-!  Polarita vazby

431 Nepolarni
155 Nepolarni

565 Polarni

240

276 Polarita vazby roste
339

485




Vazebna energie

kJ mol!




Vazebné parametry

E, kJ mol-! délka, A
C-1 240 2.16
C-Br 276 1.91
C-Cl 339 1.79

C-F 485 1.40

Pauling E,(AB) = {E(AA) x E(BB)} % + A
A=96.48 (% — Ap)*

Schomaker-Stevenson
rag =1, Tt 15— 0.09 |XA_XB|




Hybridizace

Vazebne uhly 90° jsou vzacné (u prvku
hlavnich skupin), obvykl¢ uhly jsou 109,
120, 180°

Energetické smiSeni a sméroveé vyrovnani
atomovych orbitalll na stejném atomu




Hybridizace sp

Zakladni stav

Excitovany stav

Hybridizovany stav




Hybridizace sp

.
= Hybridization

-
s

Crrbatals 1n a Crrbatals in the sp
free C atom hybndized C in COk




Hybridizace sp

gives a hinear
Hybridization Y arrangement




Hybridizace sp

~




Acetylen

» 2 o vazby prekryvem C(sp)—H(s)

* 1 o vazba prekryvem C(sp)—C(sp)

e 2 navzajem kolme n-vazby (X, y) prekryvem
C(p)-C(p)




Hybridizace sp?

Hybndization

=

25

Crrbatals in an 1solated Carbon orbitals in ethylene
catbron atorm

apd orbital




Hybridizace sp?

Hybrodization L
—'h.:_

gives 4 trigonal
planar arrangement

P







p X 2p orbitals

* 4 ¢ vazby prekryvem C(sp?)-H(s)

* 1 o vazba piekryvem C(sp?)—C(sp?)
* 1 m-vazba piekryvem C(p,)-C(p,)




« Kazdy C pouzije 3 sp? orbitaly pro 3 o-vazby
2C—-Cvazbyal C—H vazba

* 1 2p, orbital na kazdém C zustane nepouzity (pro G—Vazl;y)







S

(a) Localized 7 bonds (b) Localized 7w bonds ¢) Delocalized 1 bonds




Hybridizace sp’

Hybrdization
- o

25

Crbatals 1na Cirbatals 1in C 1n
free  atom the CH; molecule




Hybridizace sp?

Hybrdization :
——




Hybridizace sp’







Hybridizace

sp3d?




PES = Fotoelektronova spektroskopie

hv=IE+E,.
hv

'- Ekin

Pl i

- mekke rtg. zareni (200-2000 eV)
vyrazi vonitini e

I

- vakuove UV zareni (10-45 eV) vyrazi
valencni e.




=
o]
—_
)
=
L
=
=]
—_
=
O
i
L

INITIAL STATE

E=0

S

N

FINAL STATE

E=0

hv=1E + E,,,

Core Level




PES methanu nesouhlasi s modelem 4 sp3

E
E
2
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g
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Plocha =3




Vazba v CO;2~ a NO;-




Vazba v C,H,, CH;NH, a CH,OH

—~
H QL

Hwl PN

)

o(sp>c + spc) o(sp>c + spn) o(sp’c + spo)




Vazba v HC=N




Elektronegativita a vazebné uhly

Vazebny uhel Hybridizace
107.3°
03.8°
91.8°
91.3°

102.5°

Rostouci Ay snizuje
vazebné tuhly 104.5°

103.2°




Bentovo pravidlo

Elektronegativnési substituenty preferuji hybridni
orbitaly s mensim s podilem a naopak elektropozitivni
substituenty (lepsi donory) preferuji hybridni orbitaly s
vetSim s podilem.

Lepsi donory obsazuji ekvatorialni rovinu v TBP a
bazalni rovinu v SP.

Volny elektronovy par je nejlepsi donor = substituent s
nulovou elektronegativitou




Hybridizace a elektronegativita

Hybridizace

L

character




