Chemicka vazba

Duvody pro vazbu = menSi energie atomil ve vazaném
stavu nez energie jednotlivych oddélenych atomu

Mechanismus tvorby vazby = sdileni, predavani nebo

redistribuce valenc¢nich elektronu

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

« Model delokalizovanych elektronti (MO)




Chemicka vazba

Iontova Kovalentni

A lonic bonding B Covalent bonding C Metallic bonding




Typy chemickych vazeb

Kovalentni = sdileni elektronu (e paru, 1e H,") nékolika atomy
(2, 3, 4....), tficenterni-dvouelektronova vazba

Kovova = sdileni elektronti mezi mnoha atomy, pasova teorie

Iontova = predani elektronu, tvorba 1ontu, Coulombovske
pritazlive sily mezi opacné nabitymi ionty

Van der Waalsova = Coulombovske pritazliveé sily mezi
docasnymi naboji (dipoly)

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




Elektronegativita podle Paulinga
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Iontovost
= Xa—Xb

Iontovost
= rozdil elektronegativit

Van Arkeluv trojuhelnik

Iontova
Cs-F

Li-H

B-H

Mg-Al Sb-Sn I-Br (1-O

F-F

Cs-Cs

Kovova

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

Kovalentnost
= prumér elektronegativit

e
o

Kovalentnost = (Xq+Xp)/2




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— Ap)

Iontovost vazby

i=1-exp[-0.21(x, — x5)*]

iontova

kovalentni
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ITontova a kovalentni vazba
LiCl > NaCl > KCIl > RbC(Cl > Cs(Cl

Stoupa kovalence

Nal > NaBr > Na(Cl > NaF

Stoupa kovalence

AIN > MgO > NaF

Stoupa 1ontovost




. Iontova a kovalentni vazba

Kovalentni

lontova pyip)izné rozdslent
« H-F Plynuly pfechod

C-H O-H

Polarni kovalentni

C-0 e |j.ces JNaCls Ca-Os

Rozdil elektronegativity
Ay = (XA = %)
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Iontova a kovalentni vazba

Stoupa kovalence

Kyanidova té€zba zlata




Ruzné typy chemické vazby v jedné slouceniné

Kovalentni ve vrstvach Cdl,

Van der Waalsova mezi vrstvami




Ruzné typy chemické vazby v jedné slouceniné

K3C60

‘g&-g.’ | 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 = (CHp)gCH4

1b: R = {CHZ)-Ph 2a: R = (CHp)aCHy

2b: R = {CHlPh

Guest@{1-2)




Iontova vazba

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

Uvolnéné reakcni teplo

Vytvoreni oktetu pro Na™ 1 Cl~




NaC(Cl - iontova sloucenina

Neexistuje molekula NaCl

Vzorcova jednotka

Nekonecna mrizka usporadanych
kationtu a aniontu




Mrizkova energie, L

MrtiZkova energie je energie, ktera se uvolni pii vytvoreni jednoho
molu pevné 1ontove slouceniny z 1onti v plynném stavu

1 Z,Z¢°

Coulombovska pfitazliva sila | =g
2

mez1 dvéma 1onty dre 0 I

v 7w , . Z. = naboje ionti
Mrizkova energie L [kJ mol~'] r = vzdalenost ionti

Coulombovske pritazlivé a dopudive sily mezi 1 molem 1ontt

M = Madelungova konstanta
udava geometrii krystalové mtizky
(NaCl, CsCl, CaF,, ZnS,....) 16




Mrizkové energie halogenidu alkalickych koviu

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




Mrizkové energie a fyzikalni vlastnosti

L [kJ mol-'] 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-1]
2326
3920
3513
3283
3114
7547




Born —

Haberuv cyklus

Na™(g) + Cl(g)
T [E(Na)
Na (g) + Cl(g)
T % D(CI-CI)
Na (g) + % CL, (g)

‘ AI_Isubl.

l EA(C))
Na™ (g) + CI (g)

Soucet
energetickych efekt
déji uzavieného
cyklu =10

L(NaCl)

Na (s) + 72 Cl, (g)

AI_Islué l
\ 4
NaCl (s)




Born — Haberuv cyklus

Na(s) — Na(g)

72 Cly(g) — Cl(g)

Na(g) = Na'(g) + e

Cl(g) + e~ — CI(g)
Na*(g) + Cl(g) — NaCl(s)

Na (s) + 2 Cl, (g) — NaCl(s)

AH,, = 107.3 kJ mol™!
¥ D(CI-CI1) = 122 kJ mol-!
IE(Na) = 496 kJ mol~!
EA(CI) = —349 kJ mol~!
L(NaCl) =—-778 k] mol~!

=—-401.7 kJ mol!
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Mechanickeé vlastnosti iontovych sloucenin

Repulsive
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Kovalentni vazba
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Covalent Bonding

=000 1250




Kovalentni vazba v molekule vodiku H,
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OPr oton(+)

(a)

Forces of attraction

Forces of repulsion

Pritazlive

Odpudive




Kovalentni vazba

Atomy se sdilenim elektronovych paru snazi
doplnit svou valen¢ni sféru na elektronovy

Gilbert N. Lewis
(1875-1946)




Oktetové pravidlo

1s2

[He] 2s% 2p©
[Ne] 3s2 3p°
[Ar] 3d!0 4s2 4p°

- [Kr] 4d10 552 5pS

Gilbert N. Lewis [Xe] 414 5010 652 6pS
e $= 0Op
1902 26




Lewisovy struktury




Lewisovy struktury

 Tvorba stabilni slou¢eniny (n atomil) = atomy dosahnou
konfigurace vzacného plynu.

* Secti valencni elektrony vSech atomit, &+ naboj = E.

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

 Zbyvajici sdilené¢ elektrony (P = 8n — E — S) umisti jako nasobne
vazby tak, aby byl vytvoren duet pro H atomy a oktet pro C, N, O, F.
» Nesdilen¢ elektrony rozmisti jako volné elektronové pary tak, aby
byl vytvoren oktet pro C, N, O, F.

* Slouceniny prvku skupiny Be a B mohou byt elektronové deficitni.
* Prvky 3. a vysSSich period mohou prekrocCit oktet.

* Elektrony prevysujici oktet umisti na centralni atom.




Lewisovy struktury
n =4, E =10 (pocet elektront1)

N 2.2+8.2-E =20-10 = 10 sdileno
:Cls S = 6 (3 jednoduché vazby)
oo | oo P = 8n-E-S =4 (2 ndsobné vazby)
. Cl C Cl . HOH E-S-P = 0 (volné el. pary = 0)
o0 | oo | |
:Cl; H—C—H H—C=C—H
[ X J
n =35, E =32 (pocet elektronii) n=4, E =12 (pocCet elektront)
8n-E = 40-32 = 8 sdileno 2.2+2.8-E =20-12 = 8 sdileno
S = 8 (4 jednoduché vazby) S = 6 (3 jednoduché vazby) n =3, E =10 (pocet elektront1)
P = 8n-E-S = 0 (ndsobné vazby) P =8n-E-S =2 (1 nasobna vazba)  2.1+8.2-E = 18-10 = 8 sdileno
E-S-P =24 (volné el. pary = 12)  E-S-P =4 (voln¢ el. pary = 2) S =4 (2 jednoduché vazby)
H P = 8n-E-S =4 (2 nasobn¢ vazby)
| Il_I Il_I Il_I E-S-P =2 (volné el. pary = 1)
[ X J
H C H —( — °
| o0 H—(lj—C:C—H H C_N °
H H
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Lewisovy struktury - oktety




Lewisovy struktury

Popis skutecné situace??

n =3, E = 18 (pocCet elektronl)
8n-E = 24-18 = 6 sdileno

S =4 (2 jednoduche¢ vazby)

P = 8n-E-S =2 (1 nasobna vazba)
E-S-P =12 (volné el. pary = 6)




Rezonancni struktury

Poloha jader se neméni, umisténi elektront je odlisné.

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




truktury

1S
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Rezonan

fad vazby = 1,5
naboj na O =-0,5
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Formalni naboj
Oxidacni Cislo = vSechny ¢ k elektronegativnéjSimu prvku
Formalni oxidacni stav pro vypocet vymeény e v redoxnich reakcich.
Neni to skuteCny naboj na daném atomu.

Formalni naboj = rozdil mezi po¢tem valenc¢nich elektronii na
volném atomu a valenCnimi elektrony prifazenymi atomu v

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




Formalni naboj

Formalni naboj = rozdil mezi po¢tem valencnich elektronu na
volném atomu a valenCnimi elektrony prifazenymi atomu v
molekule: volné pary patfi celé danému atomu, vazebne pary jsou
rozdéleny mezi partnery.

Atomy se snazi dosahnout minimalniho formalniho néaboje,
nejlépe nula.

Negativni formalni naboj je umistén na nejelektronegativnéjsim
atomu.

Soucet formalnich ndboju v molekule (1ontu) musi byt roven
celkovému naboji na dan¢ Castici.




Formalni naboj v H;O", CH;0-, CH,", CO, Ny




Formalni naboj

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

Dimerizace NO,

2NO, (g) = N,0, (g) K, =210
? H

paramagneticka molekula = ma neparove elektrony

= Lewisovy struktury nevystihuji
realitu zcela dokonale — delokalizované e




VSEPR

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

Empiricky soubor pravidel, podle kter¢ho 1ze snadno urcit
tvar koordinaCni sféry atomu a tedy tvar molekul, 1ontl a

molekulovych fragmentu prvki hlavnich skupin nebo
pfechodnych kovu s elektronovou konfiguraci d° nebo d'°.

H—I:l:I—H sl
H

Lewis structure




VSEPR

Molekula = centralni atom + ligandy + volné¢ elektronové pary

ligandy = jin¢ atomy nebo skupiny

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

ValencCni elektrony usporadany do dvojic:

» Vazebné elektronove pary
* Volné (nevazebné) elektronove pary




Centralni atom - ligand




VSEPR

Pro urCeni zakladniho tvaru koordinacni sféry atomu je
dulezity pocet obsazenych sméru = pocet volnych
elektronovych paru a pocet vazeb (bez ohledu na
nasobnost !!)




VSEPR

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

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

Volné elektronové pary ,,zaujimaji‘ vétsi ¢ast prostoru kolem
centralniho atomu a jsou mu blize neZ vazebné elektronové pary.

Volny > Vazebny




Tetraedricka molekula methanu CH,

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




VSEPR

Voln¢ elektronovée pary a jednotlivé vazby zaujmou v prostoru

s neymenSim odpuzovanim mezi elektronovymi pary:

centralni atom + 2 ligandy linearni

centralni atom + 3 ligandy rovnostranny trojuhelnik

centralni atom + 4 ligandy tetraedr

centralni atom + 5 ligandu trigonalni bipyramida nebo
ctvercova pyramida

centralni atom + 6 ligandu oktaedr

centralni atom + 7 ligandu pentagonalni bipyramida




VSEPR

AEX. AE,X,

AEX, AE,X, AE.X,

AEX, AEX,

AEX,




VSEPR

Pro pojmenovani vysledného tvaru molekuly uvazujeme
jen polohy jader, NE voln¢ 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 uhlu

VSEPR piedpovida zménu vazebneho thlu od 1dealni hodnoty
Ne vsSak numerickou hodnotu vazebného thlu

H
H H H
H H
H H H

(a)

predpoveéd =P 109.5° <109.5° <109.5°
H e %

experim.hodnoty ‘

" ~ C g N /D
-~ - H - g H ~ - H
-~
H 109.5° H 107.3° A 104.5°
H H H




LINEAR

Vazebny uhel =180°

49




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

TRIGONAL PLAMAR

Trigonal planar

Examples: SO, BF,, “OT,ICG;;—

)

Bent (W shaped)

Examples: S0, Oy, PRCL,, SnBr,




Tetraedricky vazebny uhel

o

Tetraedricky vazebny uhel =109.5°




Deformace vazebnych uhlu

Tetraedr Trojboké pyramida Lomena




Trigonalni bipyramida

TBP ma dva ruzné typy vrcholu =
dva chemicky odliSné typy
substituenti, pozic Equatorial

Dveé axialni

Tt1 ekvatorialni

Volné elektronove pary a
nasobné 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 ctvercova

pyramida (SP)




Oktaedr

Oktaedricky vazebny uhel = 90°




Oktaedr

Ctvercova pyramida Ctverec




