CHEMICKÁ VAZBA
Atomy většiny prvků jsou spojeny do větších celků – molekul. Toto spojení je realizováno prostřednictvím valenčních elektronů a nazývá se chemická vazba. 

Kriteria pro vznik chemické vazby
Rozhodující je hledisko energetické. Vazba vznikne tehdy, dojde-li při tomto ději k uvolnění energie. Čím více se energie uvolní, tím stabilnější vazba vznikne. 

Podmínky vzniku chemické vazby

a) atomy se musí přiblížit tak, aby se překryly valenční orbitaly
b) elektrony v orbitalech musí být uspořádány tak, aby z nich mohly vzniknout vazebné elektronové páry

Znázorňování vzniku chemické vazby (pro molekulu H2)

a) pomocí překryvů prostorových tvarů valenčních orbitalů 

b) pomocí spojnice rámečků (spojnice znázorňuje překrytí orbitalů)

c) valenční čárkou (znázorňuje vazebný elektronový pár) 

Typy chemické vazby

a) vazba kovalentní – vznikne překrytím orbitalů obsahujících vždy jeden elektron

b) vazba koordinačně – kovalentní (donor akceptorová, dativní) – vznikne překrytím orbitalu obsahujícího elektronový pár s orbitalem prázdným (vakantním)

· donor (dárce) – atom poskytující vazebný elektronový pár

· akceptor (příjemce) – atom poskytující prázdný valenční orbital

Rozdíl mezi kovalentní a koordinačně kovalentní vazbou je pouze ve způsobu vzniku. Vlastnosti mají stejné. 

Rozdělení vazeb podle násobnosti

a) vazba jednoduchá – na vzniku se podílí od každého z vázaných atomů jeden valenční elektron

b) vazba dojná – na vzniku se podílejí od každého z vázaných atomů dva valenční elektrony

c) vazba trojná – na vzniku se podílejí od každého z vázaných atomů tři valenční elektrony

Vaznost – číslo udávající, kolik kovalentních vazeb (vazebných elektronových párů) daný atom vytváří s jinými atomy. 

Poznámka: většina vazeb ve sloučeninách je přechodného typu (přechod mezi jednoduchou a dvojnou, dvojnou a trojnou vazbou) → násobnost vazeb je vyjádřena i desetinnými čísly. Proto chemickou vazbu přesněji charakterizuje vazebný řád. Jeho hodnota udává množství elektronových párů, jakým je chemická vazba skutečně tvořena.

Vazba π a σ

Vazba σ – největší hustota vazebného elektronového oblaku se nachází na spojnici jader obou vázaných atomů. Při vzniku vazby σ dochází k překryvu dvou orbitalů na spojnici jader. Tato spojnice se pak stává osou vazby.

Vazba π – největší hustota vazebného elektronového oblaku je symetricky rozložena mimo spojnici obou jader. Vzniká bočním překryvem orbitalů p, d nebo p a d.
Platí (pro většinu případů):   jednoduchá vazba (σ)

                                             dvojná vazba (σ + π)

                                             trojná vazba (σ + π + π)

Pevnost chemické vazby – roste s násobností
Délka chemické vazby – (vzdálenost středů vázaných atomů) – klesá s násobností vazby
Elektronegativita

Schopnost vázaného atomu přitahovat elektrony chemické vazby. Za základ stupnice elektronegativit byla konvenčně zvolena elektronegativita vodíku XH = 2,1. Hodnota elektronegativit nepřechodných prvků stoupá v periodě zleva doprava, ve sloupci zdola nahoru. Nejnižší hodnotu elektronegativity mají alkalické kovy, nejvyšší hodnotu elektronegativity pak halogeny. Nejelektropozitivnější prvek je cesium, nejelektronegativnější fluor.

Polarita chemické vazby

Určuje se z rozdílu elektronegativit (∆X) vázaných atomů. Vazebný elektronový pár – vždy více posunut k atomu s větší hodnotou elektronegativity → vytvoření částečného (parciálního) elektrického náboje na obou vázaných atomech. 

Rozdělení chemických vazeb podle polarity

a) vazba nepolární (kovalentní) – hodnota vazebného elektronového páru je rozložena rovnoměrně mezi oba vázané partnery.  ∆X < 0,4 (F2, O2, N2)

b) vazba polární (polárně kovalentní) – hustota vazebného elektronového páru je nerovnoměrně rozložena mezi vazebné partnery  0,4 < ∆X < 1,7
c) vazba iontová – extrémně polární chemická vazba ∆X > 1,7 (NaCl, KF) (valenční elektron jednoho atomu je vtažen do valenční vrstvy atomu druhého – vznik elektricky nabitých částic, iontů)

Dipólový moment

Měřítko polarity chemické vazby pro binomické molekuly. Vektorová veličina orientovaná od kladného pólu k zápornému.  Dipólový moment je celkový dipól molekuly (vektorový součet, dipólový moment tedy může být nulový i v případě nenulových vazebných dipólů). Dle něj určujeme polaritu molekul. Platí pravidlo: molekula je polární pokud má na centrálním atomu volné elektronové páry nebo různé vazby.

Kovová vazba

· kovy mají malou elektronegativitu, a proto se jejich valenční elektrony snadno uvolnit a vznikají kationty

· kovy tvoří pravidelnou krystalovou mřížku

· v kovové krystalové mřížce dochází k překryvu mnoha atomových orbitalů a tvoří velký soubor molekulových orbitalů

· energie těchto orbitalů se liší jen velmi málo

· valenční elektrony tvoří tzv. elektronový mrak, který se rozprostře v celém prostoru krystalu.

· všechny elektrony patří všem atomům, tedy jsou delokalizovány – to způsobuje vodivost kovů
· Ze struktury kovových krystalů vyplývají typické kovové vlastnosti (lesk, tepelná a elektrická vodivost, kujnost, tažnost)
· Působením vnější síly dochází k posunu vrstev kationtů v krystalu, ale přitažlivé působení volně pohybujících se elektronů není narušeno, díky čemuž jsou kujné a tažné (iontové sloučeniny jsou naopak křehké)
· Zahříváním kovu se zvyšuje kinetická energie elektronů, které ji snadno předávají do dalších částí kovu → díky tomu mají kovy vysokou tepelnou vodivost
· Přítomností volně pohybujících se elektronů je způsobena elektrická vodivost

Slabší vazby a jejich význam

Chemická vazba – poutá jednotlivé atomy v molekulách

Slabé vazebné interakce – způsobují vzájemné ovlivňování molekul, ty se mohou spojovat do složitějších nadmolekulárních strukutur.

Rozdělení

1) Van der Waalsovy síly

a) Disperzní  b) inerakce dipól – dipól   c) interakce dipól – indukovaný dipól   d) interakce dipól - iont   e) hydrofobní interakce

2) Vodíková vazba (můstek)

Van der Waalsovy síly

a) Disperzní síly – nejslabší, působí mezi nepolárními molekulami nebo mezi atomy, které se vzájemně chemicky neváží.

Podstata – rozložení elektronů v molekulových orbitalech se neustále mění. Krátkodobě se stane, že na jedné straně molekuly je více elektronů než na druhé straně. Původně „nepolární“ molekula se v tomto okamžiku jeví jako dipól. Vzájemné interakce krátkodobých dipólů v souboru molekul vede k synchronizaci oscilací – podstta přitažlivých sil.
b) Interakce dipól – dipól – nejsilnější projevuje se u polárních molekul. 

Podstata: elektrostatické přitahování opačně bnabitých pólů polárních molekul. 

Uplatnění: u pevných a kaplaných látek. Pomocí ní lze vysvětlit rozpustnost polárnílátky látky v polárním rozpouštědle  – polární molekula je obklopena polárními molekulami rozpouštědla – solvatovým obalem.

c) interakce dipól – indukovaný dipól

Uplatnění: tehdy, dostane-li se nepolární molekula do blízkosti molekuly polární. Elektrické pole polární molekuly ovlivní rozložení elektronů v nepolární molekule – polarizuje ji za vzniku indukovaného dipólu.

d)  interakce dipól – iont obdoba interakce dipól – dipól

Uplatnění: ve vodných roztocích obsahujících ionty (mluvíme o hydrataci iontů)

e) Hydrofobní interakce – interakce nepúolárních částí molekul ve vooodddném prostředí majících tebdenci se navzájem spojovat, atím zmenšovat kontakt s polárními molekulami vody. 

Poznámka: Hydrofobní interkace nejsou jen výsledkem působení van der Waalsových sil mezi hydrofobními částmi molekul, ale též i toho, že dojde k uvolnění molekul vody z hydrátového obalu molekul,  a tím ke snížení uspořádanosti systému.  Význam má při tvorbě membrán, stabilizace uspořádaných struktur bioplymerů ve vodných roztocích,…

Vodíková vazba

Podmínky vzniku

· přítomnost vodíku vázaného s prvkem o vysoké elektronegativitě a malým atomovým poloměrem (O, N, F)

· existence volných elektronových párů na některém z atomů vázaných v molekule

· tato vazba ovlivňuje chemických a fyzikálních vlastností sloučenin (teplotu tání, varu, rozpustnost, sílu kyselin,…)

· vodíkové můstky způsobují asociaci molekul, a tak ovlivňují fyzikální vlastnosti látek:

· zvyšují teplotu varu, protože na uvolnění molekul z kapaliny je třeba větší množství energie (štěpení vodíkových můstků), proto má např. voda vysoký bod varu  ve srovnání se sulfanem, který má podobnou molekulu

· zvyšují viskozitu kapalin

· mají vliv na rozpustnost látek, ve vodě se rozpouští molekuly s – OH, – NH2 a COOH skupinou 

Tvary molekul

Již víte z probraného učiva, že vznik chemických vazeb je zprostředkován elektrony, které mají záporný náboj. Stejné elektrické náboje se odpuzují, proto lze předpokládat, že vazby (ale také volné elektronové páry) zaujmou v prostoru polohu, v níž budou od sebe co nejvíce vzdáleny. Na základě této skutečnosti můžeme celý problém prostorových tvarů molekul s jistou nepřesností zredukovat na úvahy o rozmístění určitého počtu záporných elektrických nábojů v prostoru kolem centrálního atomu. V našich úvahách se budeme zabývat pouze rozmístěním σ vazeb a volných elektronových párů, protože elektronové páry tvořící vazby π základní tvar molekuly neovlivňují.  

V každé molekule, jejíž prostorový tvar chceme určit, označíme počet vazeb σ písmenem a počet volných elektronových párů písmenem b. Jejich součet (a + b) označíme písmenem z. Výsledné číslo z nás informuje o počtu vrcholů tzv. základního tvaru.

Typy tvarů

a) z = 2 → v tomto případě bude základním tvarem přímka. Spojnice bodů se středem (centrálním atomem) svírají úhel 180°.
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b) z = 3 → tři body lze kolem centrálního atomu umístit do vrcholů rovnostranného trojúhelníku, který je v tomto případě základním tvarem. Spojnice bodů se středem svírají úhel 120°. 

[image: image2.emf]
c) z = 4 → pro čtyři body se nabízejí dvě řešení – čtverec a tetraedr (čtyřstěn). Pokud body umístíme do roviny čtverce, budou jejich spojnice se středem svírat úhly 90°, zatímco spojnice vrcholů tetraedru se středem svírají úhly 109,5°. Je zřejmé, že tvar tetraedru je z hlediska vzájemného odpuzování jednotlivých center záporného náboje výhodnější. 

[image: image3.emf]
d) z = 5 → pět stejných nábojů je nejvhodnější umístit do vrcholů trigonální dipyramidy. Úhly svírající spojnice všech vrcholů se středem jsou 3x 120° a 2x 90°. 

[image: image4.emf]
e) z = 6 → posledním základním tvarem je oktaedr (osmistěn), do jehož vrcholů je možné umístit šest bodů. Spojnice všech vrcholů se středem svírají úhly 90°. 

[image: image5.emf]
Při odvozování tvarů molekul je třeba počítat s tím, že nevazebné elektronové páry valenční vrstvy centrálního atomu jsou nasměrovány k vrcholům příslušného základního tvaru., ale většina jejich elektronové hustoty se nachází v blízkosti centrálního atomu. To způsobuje, že vzájemné odpuzování nevazebných elektronových párů je silnější než  odpuzování párů vazebných. Pokud je na centrálním atomu nevazebných elektronových párů více, zaujmou vždy takovou polohu, aby byly co nejdále od sebe. Jinými slovy řečeno: nejsnadněji se dá zmenšit úhel, který mezi sebou svírají vazby σ, protože se nejméně odpuzují. Zmenšit úhel mezi vazbou a volným elektronovým párem je již obtížnější a nejméně reálné je zmenšit úhel svíraný dvěma volnými elektronovými páry. Navíc je třeba počítat s tím, že násobné vazby tvořené jednou vazbou sigma a jednou nebo dvěma vazbami pí odpuzují ostatní vazby více, než samotná vazba sigma.

