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1. Chemicka vazba

chemicka vazba - vzajomné viazanie atbmov do
zlozitejSich utvarov (molekul)

zmeny stavu elektronov vo vonkajsich, tzv. valenénych
vrstvach zlucujucich sa atomov

podstatou je prerozdelenie (redistribucia) elektronove;
hustoty valencnych elektronov v oblasti jadier dvoch
alebo viacerych atbmov

nevyhnutnou podmienkou vzniku chemickych vazieb je,
aby novovytvorené atbmove sustavy mali v zakladnom
stave nizsi obsah energie vzhfadom na energiu volnych
atomov.



 Dizka véazby — vzdialenost medzi stredmi
dvoch viazanych atomov v molekule —
zalezi od atbmového polomeru a od
nasobnosti vazby.

« Stabilita molekuly sa da kvantitativne
merat podla velkosti disociacne] vazbove]
energie — energie potrebnej na rozrusenie
1 molu dvojatdbmovych plynnych molekdl.



2. KLASICKE TEORIE CHEMICKEJ VAZBY

IONOVA VAZBA

* tendencia prvkov nadobudnut’ elektronové
konfiguracie vzacnych plynov (Kossel )

e atom, ktory straca elektrony, sa stava kladne
nabitym ibnom (katibnom) a atom, ktory
elektrony pribera, sa stava zaporne nabitym
ionom (anionom). Takto vzniknuta vazba sa
nazyva ionova alebo elektrovalentna vazba




e loniza¢na energia — praca potrebna na
odtrhnutie e~ z obalu, vznika kation.

* Elektronova afinita — energia uvolnena pri
pripojeni e k atdmu, vznik anionu.

* Elektronegativita — schopnost pritahovat a
viazat valencné e inych prvkov, je] mierou
je aritmeticky priemer ionizacnej energie a
elektronovej afinity.

 Zmenou atdmu na ion sa zmeni jeho
velkost — anidn je vacsi, kation je mensi.



 priklad: zlu€ovanie draslika s fluérom

K[(1s)*(25)*(2p)°(3s)*(3p)°(4s)*] + Fl(1s)*(2s)*(2p)°] —
— K'[(18)%(25)%(2p)°(3s)*(3p)°] + F1(1s)*(25)*(2p)°]

* pocCet elementarnych nabojov, pripadajucich na
0N, uréuje jeho ibnové mocenstvo, Cize
nabojové Cislo idnu. Napr. v KF je ibnoveé
mocenstvo draslika +1 a fluoru -1, v CaF, je
IOnové mocenstvo vapnika +2 a fluéru -1.

 Kosselova teoria - obmedzena len na kationy s
vonkajsimi elektronovymi obalmi, aké maju
vzacne plyny (napr. Na*, Ca,*, Al;*)




KLASICKE TEORIE CHEMICKEJ VAZBY

KOVALENTNA VAZBA

* Lewis - niektoré elektrony mozu patrit’ obidvom
atomom tvoriacim vazbu. Pri vzniku takejto
kovalentnej vazby dva povodne nesparené
elektrony vytvoria elektronovy par, ktory je
spolo¢ny obidvom viazanym atomom, okolo
ktorych tak vznika elektronova konfiguracia
atomu vzacneho plynu (napr. CI-CI)



Kovalentna vazba

 okrem jednoduche]
kovalentne| vazby
mOzu zdielanim
viacerych
elektrénovych parov
vznikat aj vazby
nasobné a to dvojité a
trojité (O=0, N=N)




Polarita kovalentne] vazby

 Nepolarna kovalentna vazba — dva
rovnaké atomy, napr. H,, Cl,, N,, hustota
elektronoveho naboja je rozlozena
sumerne vzhladom na jadra oboch
atomov,

e Polarna kovalentna véazba spaja rozne
atomy, elektronovy par sa posuva k
atomu, ktory ho viacej pritahuje, je
elektronegativnejsi (H°* — CI®).
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3. ELEKTRONEGATIVITA (X)
o kazdému prvku mozno prisudit’ ur€itt hodnotu x
tak, ze pre atomy dvoch fubovolnych prvkov
A a B priblizne plati

Xp ~Xg = \/AA—B

* kde A, . e rozdiel medzi energiou jednoduchej
vazby A-B a energiou tej istej vazby v pripade,
ze je Cisto kovalentna nepolarna (kJ.mol 1)

* najelektronegativnejSim prvkom je F, po nom
nasleduje O, ClI, atd. Najmene]
elektronegativnymi prvkami su Cs, Rb a K.
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» Elektronegativita -
schopnost kovalentne
viazaného atomu
pritahovat vazbovy
elektronovy par.
Neexistuje presna
hranica medzi
extremne polarnou
kovalentnou vazbou a
lonovou vazbou, ale
rozdiel elektronegativit
atomov viazanych
Ionovou vazbou je

vacsi ako 1,7.
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4. Donorno-akceptorna vazba (koordina €na)

e - atom, ktory ma volny elektronovy par (donor
elektronov), ho moze poskytnut na kovalentnu
vazbu s inym atbmom, ktory ma vo vonkajse]
vrstve prazdny orbital (akceptor elektronov)

NH, + HCl — NH,CI
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5. Hybridizacia

* Umoznuje vysvetlenie vazieb v polyatomovych
molekulach.

» Podstata hybridizacie je v tom, ze sa vhodnymi
linearnymi kombinaciami pévodnych atomovych
funkcii (orbitalov) vytvoria nové atomove funkcie,
ktoré sa oznacuju ako hybridné orbitaly (HO).

« Jednoduché vazby: Hybridizacia: sp (1809 —
BeCl,, sp? (1209 — BF 5, sp3 (10928') — CH ,...
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Nasobné vazby: etylén (C,H, etén) — dva typy
kovalentnych vazieb,

o-vazba (prekryvanie orbitalov s-s, s-p a p-p),
elektronova hustota sustredena medzi atbmové
jadra,

m-vazba ( prekryvanie orbitalov lokalizovanych
kolmo na spojnicu jadier dvoch atbmov p-p, p-d,
d-d), elektronova hustota je nad a pod rovinou
jadier, C,H, —hybridizacia sp?, planarna
molekula, medzi C=C jedna ¢ a jedna 1T vazba.
Acetylen (C,H, etin) — hybridizacia sp, linearna
molekula, medzi C=C jedna o

a dve 1 vazby.
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HYBRIDIZACIA

mozno ju aplikovat' len na atbmy viazané
v molekule, nie na izolovanée,

zmieSanie najmenej dvoch neekvivalentnych
atomovych orbitalov (AO),

pocet vzniknutych HO je ekvivalentny poctu
AO zapajajucich sa do hybridizacie,

vSetky HO su ekvivalentnég, liSia sa len
orientaciou v priestore,

hybridizacia si vyzaduje dodanie energie, ale
tuto potrebu kryje tvorba vazieb,

vyhody hybridizacie — moznost tvorby
viacerych vazieb, vazby su pevnejSie a
stabilnejSie
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Vznik o- a 1T-
vazieb

e 0-vazba sa
najCastejSie tvori
prekryvanim orbitalov
S-S, S-p a p-p

e Tr-vazba, vznika
prekryvanim orbitalov
lokalizovanych kolmo
na spojnicu jadier
dvoch atomov (p-p,
p-d, pripadne d-d.)
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6.Tedria molekulovych orbitalov

 Podobne ako v atome existuju rozne
atdmové orbitaly, podla tejto tedrie
jestvuju v molekule molekulove orbitaly
ktoré su vSak na rozdiel od atbmovych
orbitalov viaccentrové, t.j. elektrony, ktoré
obsadzuju tieto orbitaly, pohybuju sa v
poli jadier niekolkych atomov.
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Pre obsadzovanie jednotlivych molekulovych
orbitalov elektronmi platia tie isté pravidla, ako
v pripade atdbmovych orbitalov:

molekulové orbitaly sa zaplfaju postupne v tom
poradi, v akom sa zvysuje ich energia,

na kazdy molekulovy orbital mozu vstupit podla
Pauliho principu dva elektrony s opacnymi
spinmi.

Metoda LCAO -molekulovy orbital mozno
opisat linearnou kombinaciou atomovych

=y w =

vzniku vazby.
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7. Kovova vazba

e priestorova mriezka, ktorej
uzly su obsadené kationmi a
v medzerach medzi nimi sa
neusporiadane pohybuju
odstiepené valencné
elektrony, tzv. elektronovy
plyn. Elektrony maju prakticky
uplnd volnost pohybu vo
vnutri celého krystalu,
nemoOzZu sa ale bez
vonkajsieho zasahu vzdialit
za jeho povrch.

* novsie teorie - extremny
pripad delokalizovanej vazby
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8. VODIKOVA VAZBA

 interakcia medzi dipolmi , t.J. medzi
vodikovym atomom v polarnej vazbe O-H
alebo N—-H a elektronegativnymi atomami,
O, F alebo N, t.]. elektrostaticke
pritahovanie. Moze byt intermolekulova
alebo intramolekulova. Energia vodikovej
vazby je 10-40 kJ.mol-.

e Schematické znazornenie:
bodkami X—H---Y
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9. Van der Waalsove sily

 slabsie ako kovalentné vazby.

* |nterakcia medzi:

a) polarnymi molekulami (vzajomna orientacia
dipodlov),

b) polarnymi a nepolarnymi molekulami (vznik
iIndukovaného dipdlu),

c) nepolarnymi molekulami — disperzne sily,
dosledok ustavicného pohybu elektréonov okolo
jadier, vzrastaju so zva¢sovanim sa molekul.
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10. Kontrolné otazky

Definujte a na priklade vysvetlite podstatu a rozdiel
I0onove| a kovalentnej vazby.

Vysvetlite podstatu a vyznam elektronegativity.

AKy je rozdiel medzi nepolarnou a polarnou
kovalentnou vazbou? Uvedte priklady.

Vysvetlite vznik hybridizacie, je] vyhody, uvedte
priklady.
Teoria molekulovych orbitalov — princip.

Definujte a na priklade vysvetlite podstatu kovovej
vazby a medzimolekulovej vazby vodikovym
mostikom.

Vysvetlite podstatu van der Waalsovych sil.
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