Chemicka vazba

Duvody pro vazbu = menSi energie atomil ve vazaném
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 elektronii (MO)



Typy chemickych vazeb

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

Kovova = sdileni elektronii mezi mnoha atomy, pasova teorie

Iontova = predani elektronu, tvorba iontii, Coulombovské
pritazlivé sily mezi opacné nabitymi ionty

Van der Waalsova = Coulombovske ptitazlive sily mezi
doCasnymi naboji (dipdly)

Topologicka = mechanicke spojeni molekul (rotaxeny, katenany,
karcerandy) 5



Elektronegativita a typ vazby

o () @2 @) @ (5)(6) (7) (8) (9)(10) (11)(12)(13)(14)(15)(16) (17)

= TR [ 1 [ ]
\\ \\ \\ \\ \\ II 1! 11 [/ /
s s N S\ | /
B W ey e
ol T2 = T B |25 /
R S
. \ Sl | 21 Br
weel T Lol 52 5811 oo B
oo so| 11| ol 1a [1R bttt 9 | o [ 10 |22 ' /(
: X [robi Mo Te 29 [calin |Sn|so|Te )28
Key: 'o‘,_t.o‘s_f‘“m 22 22 22 21 /
's,V,z:m.'-‘uo..an"'-" 18|19 atllY
SRl b AR R R B
n"Be cs Ba La o158 /
02029 g7los 1t \ A1}
m 3.0-4.0 Fr Ra Ac /
o7l Al
/
2 =1 =] E=7 Y v == g
bbb b AR E
‘?f;‘“,wmmmuaammﬂo 2
113 .

s || 55°
‘ 13 13 131311313 13 13 13 1
Y W | ) ok’




Van Arkeluv trojuhelnik

Iontova

Iontovost Cs-F

= Xa-Xp

Cs-O
Be-F

ITontovost

= rozdil elektronegativit Cs-cl

Cs-Sn B-H

Cs-Mg

Mg-Al Sb-Sn  I-Br (Cl1-O

O eMe  GeG Br-B e
- - r-pr
Kovova gve e H-H Kovalentni
Kovalentnost

T
ot

Kovalentnost = Xa+Xp)2 pramgér elektronegativit



Mn+

castecny
kovalentni
charakter

polarn¢
kovalentni
vazba

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

A, = (Xa— ¥AB)

Iontovost vazby
i=1-exp[-0.21(x5 — xp)’]

iontova

kovalentni
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Iontova a kovalentni vazba

LiCl - Na(Cl - KC1 - RbCl - CsCl

Nal - NaBr - NaCl - NaF

AIN - MgO - NaF

Roste iontovost

—

Stoupa kovalence
—



. Iontova a kovalentni vazba

Kovalentni ‘
Hai & :
N $ C-Fe v
2 > W ® * v 1 4 \¥4 14
CH BoH & lontova pyip1izné rozdéleni
Cl2 ¢ Polarni kovalentni « H-F  Plynuly pfechod
C-0 & Li.cs JNaCle Ca-Os
Na-S
0.0 05 10 15 2.0 2.5

Rozdil elektronegativity
Ay, =(Xa—xn)
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Iontova a kovalentni vazba

Stoupa kovalence

AU(CN);~

Kyanidova té€zba zlata



Ruzné typy chemické vazby v jedné slouceniné

<+<— Kovalentni ve vrstvach Cdl,

<+<—— Van der Waalsova mezi1 vrstvami



Ruzné typy chemické vazby v jedné slouceniné

K3C6O

— Kovalentni C-C

ITontova

K*a (Cgy)*~
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Topologicka vazba: rotaxeny, katenany,

karcerandy
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Iontova vazba

Na(s) + % Cl,(g) — NaCl(s) AH®, . =—-410.9 kJ mol!

sluc

Uvolnéné reakéni teplo

Vytvoreni oktetu pro Na™ 1 CI~
12



NaC(Cl - iontova sloucenina

Neexistuje molekula NaCl
Vzorcova jednotka

Nekone¢na miizka usporadanych
kationtu a aniontu
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Mrizkova energie, L

MrtiZkova energie je energie, ktera se uvolni pf1 vytvoreni jednoho
molu pevné iontove slouceniny z 1ontt v plynném stavu

1 Z.Ze

Coulombovska piitazliva sila 7 —
2

mezi dvéma ionty 4 7T, 4

v\ , . | Z.= naboje ionti
Mrizkova energie L [kJ mol™] r = vzdalenost ionti

Coulombovske pritazlivé a odpudive sily mezi 1 molem 1ontu

/ N / _62 M = Madelungova konstanta
udava geometrii krystalové miizky
A7e,r  (NaCl, CsCl, CaF,. ZnS,...) 1

L=NM



Mrizkové energie halogenidu alkalickych koviu

L [kJ mol-!]
Li
Na

K
Rb
Cs

7 7 e* 4
+—ek+—

dre,r 4

22

L=N,M
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Mrizkové energie a fyzikalni vlastnosti

L [kJ mol"] T, [°C] L[kJmoll] | T,[°C]
NaF 918 996 KF 817 857
NaCl 788 801 KCl 718 770
NaBr 719 747 KBr 656 742
Nal 670 660 KI 615 682
L [kJ mol"] T, [°C] Mohs
k Z +Z — MgCl, 2326 714 -
7 MgO 3920 2642 6.0
q Ca0 3513 2570 4.5
SrO 3283 2430 3.5
BaO 3114 1925 3.3
ScN 7547 - - 6




Born — Haberuv cyklus

Na*(g) + Cl(g) l EACh
IE(N
| e Na' (g) + CI (g)
Na (g) + Cl (g)
Soucet
T 72 D(C1-CI) energetickych efektl
Na (g) + 2 Cl, (g) dé€ju uzavieného
cyklu =10
T AH,, L(NaCl)

Na (s) + 72 Cl,(g)

AHslué l
\ 4
NaCl (s)
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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™!
Y, 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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Mechanicke vlastnosti iontovych sloucenin

Repulsive
External  force Crystal

force * cracks
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Kovalentni vazba

Covalent Bonding
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Kovalentni vazba v molekule vodiku H,

Potential energy (kJ/mol)
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lectron ( -)

OPr oton(+)

10 1
s" -"‘“"*h.,,
N b L2 2
1°"'-\,.~ 5 -S.“o M woumwo’o
i
OP 2
(a) Forces of attraction (b) Forces of repulsion
Ptitazlivé Odpudive

22



Kovalentni vazba

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

Gilbert N. Lewis
(1875 - 1946)
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Oktetove pravidlo
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[He] 2s° 2p®
[Ne] 3s% 3p°
[Ar] 3d10 452 4p
[Kr] 4d'0 552 5p°

[Xe] 414 5d10 652 6p°
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Lewisovy struktury

25



Lewisovy struktury

 Tvorba stabilni slou¢eniny (n atomi) = atomy dosdhnou
konfigurace vzacného plynu.

 Secti valen¢ni elektrony vSech atomi, = naboj = E.

* Pro oktety potifebujeme 8n elektronti. 8n — E musi byt sdileno.

* Pouzij dvojice elektront k vytvoreni jednoduchych vazeb mezi
atomy (= S).

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

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

* Elektrony ptevysSujici oktet umisti na centralni atom. N



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

. 2.2+8.2-E =20-10 = 10 sdileno
. Cl . S = 6 (3 jednoduché vazby)
oo I oo P = 8n-E-S =4 (2 nasobn¢ vazby)
: Cl C—Cl s O: E-S-P = 0 (volné el. pary = 0)
oe | _— | | L
: Cls H—C—H H—C=C—H
n =35, E =32 (pocet elektrond) n=4, E=12 (pocet elektronil)
8n-E = 40-32 = 8 sdileno 2.2+2.8-E = 20-12 = 8 sdileno
S = 8 (4 jednoduché vazby) S = 6 (3 jednoduche vazby) n =3, E =10 (pocet elektrontl)
P = 8n-E-S = 0 (n4sobné vazby) P =38n-E-S =2 (1 ndsobna vazba)  2.1+8.2-E = 18-10 = § sdileno
E-S-P =24 (volnéel. pary =12)  E-S-P =4 (volné el. pary = 2) S =4 (2 jednoduché vazby)
H P = 8n-E-S =4 (2 nasobn¢ vazby)
| Il_I Il_I III E-S-P =2 (voln¢ el. pary = 1)
H—C—O0O (=N *
| o H—(lj—C:C—H H C_N .
H H

27



Lewisovy struktury - oktety

HOK




Lewisovy struktury

Popis skutecnée situace??

1@/ \\0\3 1/0// Q k

n =3, E = 18 (pocet elektront1)
8n-E = 24-18 = 6 sdileno

S =4 (2 jednoduché vazby)

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




Rezonanc¢ni struktury

Poloha jader se neméni, umisténi elektront je odlisSné.

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

fad vazby = 1,5

30




Rezonanc¢ni struktury

O O O
O'_S|’||c:O - > O_Sllle:O - O:'?l’llc_o cl)
(ij (f oY
O O O fad vazby = 1,5
O:Qe_o - O—S”e—O' - 0=S|e=O naboj na O =-0,5
c') ] ;
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Formalni naboj
Oxidacni Cislo = vSechny ¢ k elektronegativnéjSimu prvku
Formalni oxida¢ni stav pro vypocet vymeény e v redoxnich reakcich.
Neni to skuteCny naboj na daném atomu.

Formalni naboj = rozdil mezi po¢tem valen¢nich elektronii na
volném atomu a valenCnimi elektrony pfifazenymi atomu v
molekule: volné pary patti cele danému atomu, vazebné pary jsou

rozdéleny mezi partnery.
- e Je S




Formalni naboj

Formalni naboj = rozdil mezi po¢tem valencnich elektront na
volném atomu a valen¢nimi elektrony pfifazenymi atomu v
molekule: volné pary patfi celé danému atomu, vazebné pary jsou
rozdéleny mezi partnery.

Atomy se snazi dosahnout minimalniho formalniho naboje,
nejlépe nula.

Negativni formalni naboj je umistén na nejelektronegativnéjsSim
atomu.

Soucet formalnich ndboju v molekule (1ontu) musi byt roven
celkovému naboji na dan¢ ¢astici.
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Formalni naboj v H;0", CH;0", CH,", CO, Ny

H H
H L L
|® H—C—O: H—C
H—O—H I|{ ° |
ee H
O:6-5=+I C: 4-4=0 42—
O 6-7=-1 C:4-3=+1
1 2 3 1 2 3
:C=0: N=N—N N=N=N
Cod-5=-1 Np: 5-5=0 N 5-6=-1
O: 6-5=+1 N,: 5-4=+1 Ny:5-4=+1



« N—C

O,

.-2 ) +1.

velkeé hodnoty

formalniho naboje

Formalni naboj

) ..-@
N—C=—7=0O

zaporny naboj na men¢
elektronegativnim prvku

nejlepsi vzorec
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Molekuly s neparovymi elektrony
N-O O N-O

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

C I o o
? 0 O

O paramagneticka molekula = ma neparove elektrony
2

= Lewi1sovy struktury nevystihuji
realitu zcela dokonale — delokalizovapne e



VSEPR

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

Empiricky soubor pravidel, podle které¢ho 1ze snadno urcit
tvar koordinaCni sféry atomu a tedy tvar molekul, 1ontt a
molekulovych fragmentu prvku hlavnich skupin nebo
pfechodnych kovi s elektronovou konfiguraci d” nebo d'°.

NH, —» H—N-—H — N —_— A
H H l 2 H Wy | H

Lewis structure
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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:

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

38



Centralni atom - ligand

CH,COO"




VSEPR

Pro urCeni zakladniho tvaru koordinacni sféry atomu je
dalezity pocet obsazenych sméru

= pocet volnych elektronovych paru a pocet vazeb

(bez ohledu na nasobnost !!)

40



VSEPR

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

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

Volné clektronové pary ,,zaujimaji“ v€tsi ¢ast prostoru kolem
centralniho atomu a jsou mu bliZze nez vazebné elektronove pary.

Volny > Vazebny

41



Tetraedricka molekula methanu CH,

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

Volné elektronové pary a jednotliveé vazby zauymou v prostoru
kolem centralniho atomu uspofadani s nejnizsi energii, tj.
s nejmensim 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

43



VSEPR

AX,

AEX

AEX,

AEX,

AEX,
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VSEPR

Pro pojmenovani vysledn¢ho tvaru molekuly uvazujeme
jen polohy jader, NE voln¢ elektronovée pary

Objem obsazeny vazebnymi el.pary klesa v fade¢ :

trojna vazba > dvojna vazba > jednoducha vazba.

Odpuzovani mezi el.pary klesa v rad¢:

volny-volny > volny-vazebny > vazebny-vazebny

45



Zmény vazebnych uhlu

VSEPR predpovidd zménu vazebného uhlu od 1dealni hodnoty
Ne vSak numerickou hodnotu vazebneho tthlu

H
H H H
H H
H H H

predpoved == 109.5° <109.5°  <109.5°

experim. hodnoty

C N o)
7 o P 7 » o
B - H o Ve H y - H
H 109.5° H 107.3° " 104.5°
H H H
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LINEAR
_180°__

Linear

Examples: CS,, HCN, BeF,

@ e

AX,
Vazebny thel =180°
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Trigonalné planarni

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

TRIGONAL PLANAR

-~

Class Shape

AX,

Trigonal planar
Examples: SO,, BF;, NOy- COz-

Lomena &S

Bent (V shaped)

Examples: SO,, O, PbCl,, SnBr,

“40



Tetraedricky vazebny uhel

Tetraedr

Tetraedricky vazebny uhel =109.5°
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Deformace vazebnych uhla

Trojboka pyramida




TBP ma dva ruzné typy vrcholu =
dva chemicky odlisn¢ typy
substituenti, pozic
Dvé axialni

Tt1 ekvatorialni

Volné elektronove pary a nasobné
vazby obsazuji vzdy ekvatoridlni

polohy

Trigonalni bipyramida

Axial

Equatorial
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Trigonalni bipyramida

nove pary a
y obsazuji
ialni polohy
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Trigonalni bipyramida _ | y
Vysledny nazev

tvaru molekuly
urcuje poloha jader,
neuvazujeme volné
elektronove pary




Trigonalni bipyramida (TBP)

a Ctvercova pyramida (SP)

T Axial

¢ Equatorial

—e
P
e
«



Oktaedr

Oktaedricky vazebny uhel = 90°
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Oktaedr
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