Typy vazeb v molekulach a kondenzovanvch systémech

Je dobré znat tyto pojmy:

Elektronova afinita

Znati se A, jednotkou je J.mol™ nebo kJ.mol™.

Je to energie uvolnéna pii vzniku aniontu (zaporné nabita Castice). Je to zaporna hodnota.
Vznikajici aniont ma vys$si energii neZ ptivodni atom a volny elektron.

F+1l — F!

elektronové afinity klesaji v kazdé skuping periodické tabulky s rostoucim atomovym ¢islem
a rostou v kazdé period¢ s ristem atomového c¢isla. Velkou elektronovou afinitou (napt. F, CI,
Br, I) snadno tvofi anionty.

Ionizac¢ni energie

Znagi se |, jednotka je stejna jako A, J nebo kJ.mol™.

Je to dodana energie nutna k odtrZeni valen¢niho elektronu pii vzniku Kationtu (kladné nabita
castice), protoze to je prace vynalozena k odtrZeni valen¢niho elektronu od jadra ( jak pevné
je valen¢ni elektron vazan v atomu). Opét je to hodnota tabelizovand (MFCH tabulky), je
vzdy kladna, je to hodnota zavisla na protonovém cCisle ( | klesa s rostoucim protonovym
Cislem).

OdtrZeni prvniho valen¢niho elektronu od atomu ... 1. ionizac¢ni energie ... I3

Odtrzeni druhého valen¢niho elektronu od atomu ... 2. ionizacni energie ... I,

atd

Li® - 16 — Li"t

Elektronegativita

Je to bezrozmérna relativni veli¢ina, znaci se y. Je to hodnota uvadéna v periodické soustave
prvkil u kazdého prvku tabulky.

Vyjadiuje schopnost vazaného atomu pritahovat valencni elektrony chemické vazby
(chemicka vazba je spolecné sdileni 2 elektronil, kdy kazdy vdzany atom poskytuje po jednom
valen¢nim elektronu).

Zaklad stupnice elektronegativity byla zvolena elektronegativita vodiku: Xy =2,1

Prvky v tabulce jsou rozdéleny na prvky elektropozitivni a prvky elektronegativni.

Zpusobu vypoctu elektronegativit je n€kolik, jeden z nich

navrzeny Mullikenem (1934) pocita elektronegativitu X daného prvku z jeho ioniza¢ni
energie I a elektronové afinity A pomoci vztahu: X=konstanta -(I+A).

Rad vazby

Dtlezitou charakteristikou vazby je jeji fad, ktery odpovida poloviné rozdilu poctu elektronti

ve vazebnych a protivazebnych MO (muze byt i neceloCiselny — u konjugované vazby 1,5).



Tvypy vazeb v molekulach - chemicka vazba

Chemicka vazba vznikd mezi atomy stejnymi i jinymi prvky. Molekuly jsou chemickou
vazbou vazané soustavy atomi. Atomy se spojuji do molekul, aby se snizila jejich celkova
energie. Zakladni ulohu ve vazbach hraji vazbové - valen¢ni elektrony atomt z nejvyssi
vrstvy (slupky). Elektronova teorie chemické vazby:nam tik4, ze se kazdy atom se snazi
dosahnout elektronové vzacného plynu (neni to stoprocentni, hlavné prvni dvé fady prvka
Vv periodické soustavé — oktetové pravidlo)

Rozdé&lujeme nékolik zakladnych zpusobtl, jak se miizou atomy vazat:

Kovalentni vazba

Napft. molekula H,. Za vazbu tu jsou zodpovédné KM efekty - elektrony jsou sdilené mezi
atomy a maji mensi energii, jak se pohybuji ve vétsim prostoru nez v pouze Vv piipadé jednoho
atomu.

Dle eletronegativity tuto vazbu miZeme délit na:
a) nepolarni (rozdil elektronegativity je mensi je 0,4)
b) polarni (rozdil je 0,4 - 1,7)
¢) iontova = extrémné¢ polarni (1,7 a vice) - diskutovano dale.

Specialni vazba podle vzniku je koordinaéné kovalentni vazba — koordina¢né kovalentni
vazba je kovalentni vazba, kterd vznikla mezi Céstici se zcela zaplnénymi orbitaly, pfi¢emz
alesponn jeden orbital ma volny elektronovy par schopny tvorit vazbu (takovou ¢astici
nazyvame darce ¢i donor elektronu), a druhou, kterd ma néktery ze svych valen¢nich orbitala
prazdny (takovou castici nazyvame piijemce ¢i akceptor elektrontl). Schopnost tvorit vétsi
pocet koordinacné kovalentnich vazeb a vytvaiet tak komplexni slouc¢eniny (molekuly ¢i
ionty) maji zejména atomy a ionty prechodnych prvkl, které maji nelplné obsazené d
orbitaly.

Déleni vyskytu hustoty elektronového paru (neboli prostorového usporadani):

a) vazba o (sigma) — nejvetsi elektronova hustota je na spojnici jader obou vazanych
atomt, je z uvedenych typl vazeb nejpevnéjsi. (prekrytim s-S, S-p, p-p orbitall)

b) vazba nt (pi) - nejvetsi elektronova hustota je mimo spojnici jader obou vazanych
atomu, setkavame se s ni u tzv. nasobnych kovaletnich vazeb. (prekryti p-p orbitaly)

c) vazba 9 (delta) - vznika prekrytim dvou orbitaltl d, nejvétsi elektronova hustota lezi
opét je mimo spojnici jader obou vazanych atomt, tato vazba je slabsi nez vazba typu
7 a vyskytuje se napt. v kovovych krystalech



S

Déleni podle poctu sdilenim elektronu (odpovida Fadu vazby:1,2,3..):

a, jednoho elektronového paru - Cl2, H2
b, dvou elektronovych part (dvojna vazba v O2 )
¢, tii elektronovych para (trojna vazba v N2 )

d, ctyt elektronovych para. Protoze obsahuje vazbu 8, mohou tento typ vazby vytvaret
pouze piechodné kovy. Je pomérné vzacna, popsana byla napft. ve slou¢eninach
molybdenu a ruthenia. (existuji i vice 5 nebo 6 ale radéji bych se o tom nezmifioval)

Spole¢né sdileni elektronovych partit mize byt i mezi riznymi atomy (HC1), nebo jeden atom
sdili elektronové pary s vice atomy (H,O, NH3).

Pevnost vazby - roste s narlistajicim vazebnym fadem (nasobnosti).
vazba: C-C  délka vazby: 154 nm disocia¢ni energie: 347 kJ/mol
vazba: C=C délka vazby: 134 nm disociacni energie: 598 kJ/mol
vazba: C=C  délka vazby: 120 nm disocia¢ni energie: 820 kJ/mol

Mozné za zminku stoji i konjugovana vazba a podminky aromatického charakteru:

1) (4n+2) dokonale konjugovanych elektronti p - Hiickelovo pravidlo - kde n je celé &islo,
takze se jedna 0 2,6,10,14 atd. p elektronti (pozn. Hiickelovo pravidlo bylo odvozeno pro
slouc¢eniny monocyklické, u polycyklickych uhlovodikit muze vést v nékterych piipadech k
chybnym zavérim.

2) Planarita systému [vyplyva z podminky konjugace u deformovanych molekul nejsou p
elektrony v roving (ktizi se) a konjugovat nemohou ].

Hybridizace atomt

Hybridizace orbitald je proces energetického sjednoceni plivodné nerovnocennych atomovych
orbitall. Hybridizuji se ty orbitaly atomu, které poskytuji své elektrony k vytvofeni
kovalentni c-vazeb. Dojde k energetickému sjednoceni orbitald, pfi¢emz se zachovava
energetické téziste, tzn. celkova energeticka hladina orbitalti po hybridizaci je rovna té pred
hybridizaci. Pfednostné vstupuji do hybridizace ty orbitaly, které jsou na niz$i energetické
hlading.



a, Hybridizace se UiCastni orbital 2s a tii1 orbitaly 2p za vzniku ¢tyt hybridnich orbitalu sp3
(sp3 hybridizace).

b) Hybridizace se ucastni orbital 2s a dva orbitaly 2p za vzniku tfi hybridnich orbitall sp2
(sp2 hybridizace). Jeden 2p-AO zistane v atomu beze zmény.

c¢) Hybridizace se ucastni orbital 2s a jen jeden orbital 2p za vzniku dvou hybridnich orbitalti
sp (sp hybridizace). V atomu ztstanou beze zmény dva 2p-AO0.

Tontova vazba

napt. NaCl. Vznika zpravidla uplnym piesunem elektronového paru na stranu atomu
elektronegativnéjsiho prvku, ale ionty mohou vznikat i jinymi fyzikalnimi mechanismy a
teprve potom vstoupit do vazby. Hlavni pfitazlivou silou je potom elektrostatické piitahovani
naboju.

Fajansova pravidla pro iontovou vazbu:
1. maji-li vznikié ionty stabilni elektronovou strukturu s plné obsazenou kulove symetrickou vrstvou
2. maji-li maly naboj,

3. maji-li atomy, z kterych vznikaji anionty, maly atomovy objem a atomy, 7 kterych vznikaji kationty, velky
atomovy objem.

Nejsou-Ii tyto podminky splnény, vznikd misto vazby iontové polarizovana vazba kovalentni.

Podil iontovosti vazby je tmérny rozdilu elektronegativit atomn tvoficich vazbu. Napf. pro vazbu v

molekule AB 1ze podil iontovosti i uréit ze vztahu:

i=1— e 021(Xa—XpP?



Vodikova vazba (vodikové mustky)

Vodikové vazba je druh slabé vazebné interakce mezi molekulami. Maze se uplatnit i v rdmci
dvou casti jedné molekuly. Je podstatné slabsi neZ iontova nebo kovalentni vazba, ale silnéjsi
nez vétSina ostatnich mezimolekularnich sil. Vodikovou vazbu tvofi na jedné stran¢é skupina
vodik + silné elektronegativni prvek (kyslik, dusik, flor) a na druhé stran€ atom s volnym
elektronovym parem (napt. opét kyslik nebo uhlik). Vznik vodikové vazby je mozny pouze u
molekul, kde je vodik vazan k n€kterému z vyrazné elektronegativnich prvki, jako jsou fluor,
kyslik a dusik. Jeding tyto tfi prvky jsou schopné v dostatecné mife odCerpat elektronovou
hustotu od atomu vodiku. Nejslabsi vodikové vazby maji vazebni energii 1-2 kJ.mol™,
nejsilngj§i dosahuji energii okolo 40 kJ.mol™ (u aniontu HF,-), voda asi 19 kJ.mol™. Jsou
tedy fadoveé 10x slabsi nez iontové nebo kovalentni vazby. Typickd délka vodikové vazby
ve vodéje 1,97 A. Vodikové mustky maji velky vyznam v piirod&, nebot stabilizuji
prostorovou strukturu fady latek. Navic jsou zodpovédné za vysoky bod tani a varu vody
(zvySuji o cca 100K) a jeji povrchové napéti.

Rozlisuji se tyto druhy vodikovych vazeb:
a) Intermolekulérni s trojrozmérnou siti. Pfikladem je vodikova vazba mezi molekulami vody

b) Intermolekuldrni, kterou jsou spolu vazany jen dvé molekuly. Pfikladem miiZze byt vazba mezi jednoduchymi
monokarboxylovymi kyselinami:

¢) Intramolekularni, jiz je vodik vazan k dvéma atomtim téze molekuly (k jednomu vazbou kovalentni, k
druhému vazbou vodikovou). Pfikladem mize byt molekula orthonitrofenolu Vodikovy mustek vede k vytvoreni
bocného Sesticlenného (chelatového) kruhu. Intramolekuldrni vazba tohoto typu neni z prostorovych divodi
mozna u metanitrofenolu

ani u para-nitrofenolu

d) Intraiontova, jiz je vodik vazan k dvéma atomiim téhoz iontu

Van der Walsonovy vazby

Van der Waalsovy sily jsou pfitazlivé nebo odpudivé interakce (sily) mezi molekulami. Jsou
slabsi nez kovalentni, koordina¢né kovalentni sily a vodikové mustky. Vznikaji ptevazné v
nepolarnich molekulach, které neobsahuji stalé dipoly, jejich vazby nejsou polarizované.

Existuji tii typy:

Coulombické nebo orientaéni

Typ interakce mezi dvéma molekulami a jejich elektrostatickymi poli - interakce dipdl-dipo
(nebo obecné multipol), pripadné dipol —iont. Jeji podstatou je silné elektrostatické
pfitahovani opacné nabitych poli polarnich molekul. Maximalni interakce dvou dipoli bude
dosazeno, pokud budou orientovany souhlasn¢ a budou lezet v jedné ose. Jelikoz tedy budu
mit minimum energie, budou se dip6ly samovolné orientovat souhlasné. V opaéném piipadé
dojde k jejich maximalnimu odpuzovani. Lze ji vysvétlit skutecnost, ze polarni pevné latky se
rozpoustéji v polarnich rozpoustédlech. Do této skupiny se daji zahrnou jiz zménéné vodikové
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mustky. Interakce iont -dipol. se uplatni zejména ve vodnych roztocich, které obsahuji ionty;
pak mluvime o hydrataci ionti.

Indukéni nékdy nazyvana polarizaéni nebo debeyovska interakce. Jde o interakci Dipdl-
indukovany dipdl a je vzdy pfitazliva. Permanentni dipdl jedné molekuly je schopen druhou
molekulu a tak v ni indukovat dipélovy moment. Pokud permanentni dipol ptestane pusobit,
zmizi také indukovany dipol druhé molekuly. Jeji energie zavisi na vzdalenosti, velikosti
permanentniho dip6lu a schopnosti druhé molekuly se polarizovat.

Londonova disperze ¢i Londonovy sily. Patii mezi nejslabsi mezimolekulové interakce
pusobici mezi nepolarnymi molekulami a jsou vzdy pfitazlivé. Jejich pivod prameni z
predpokladu, ze rozlozeni elektronii v molekulovych orbitalech nepolarnich molekul neni
neménné, ale neustdle se velmi rychle méni, ¢imz nastava polarizace dvou elektronovych
hustot. Takze se kratkodobé¢ stane, ze na jedné strané molekuly je vice elektronli nez na druhé
stran¢ a vznika proménny nebo oscilujici dipol. Jenomze v dlouhodobém priméru se dipolové
momenty vzajemné vyrusi a proto se molekuly jevi jako nepolarni. Vz4jemna interakce téchto
kratkodobych dipéla vede k synchronizaci jejich oscilaci, a to je podstatou pfitazlivych
disperznich sil.

Z experimentu je znamo, Ze zatimco odpudivé sily klesaji zhruba s dvanactou mocninou
vzdalenosti, tak pfitazlivé klesaji pouze se 6 mocninou vzdalenosti. Potencialni energii
systému bez pernamentnich dipoli 1ze ptiblizn€ popsat Lennardova jonesovym potencidlem

o=4(9)°- )

€, 6 jsou empirické konstant. Pritazlivé sily se na rozdil od odpudivych uplatiiuji i na
vzdalenosti cca 0,4nm 1 vice. Jde tedy o sily dlouhého dosahu. Sila interakce je v obecném
piipad¢ dana Hellmanovam Feynmanovym teorémem, s néhoz pomoci lze vypocitat derivaci
celkové energie podle vzdalenosti a tim zjistit, zda tato energie ma minimum pro néjaké
uspofadani jader. Tento teorém vlastné tvrdi, Ze prostorova distribuce elektronu mize byt
urcena na zaklad¢ feSeni schr. rce , kde vSechny sily v systému byly uréeny podle klasické
elektrostatiky.
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van der Waalsova sila (He, jen disperzni sily) 0,01 kJ mol™
van der Waalsova sila (CO,) 8 kJ mol™*
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27.1 Odvozeni teorému

UvaZujme systém ve staciondrnim stavu popsaném Schrédingerovou
rovnici

Hy = E. (27.1)

Predpokladejme, Ze hamiltonian H zavisi na néjakém parametru o,
napf. na soufadnicich jader pfi fefeni Schriodingerovy rovnice pro
elektrony v Bornové-Oppenheimerové aproximaci. Pro derivaci cel-
kové energie podle parametru & pak vzhledem k (27.1) dostavame
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integraéni znameni na hamiltonidn. To je tzv. Hellmaniiv-Feynmantv
teorém.

Hvdrofobni interakce

Za zvlastni typ slabych vazebnych interakci se povazuji tzv. hydrofobni interakce. Tykaji

se interakce nepolarnich ¢asti molekul ve vodném prostiedi, které maji tendenci se navzajem
spojovat, a tim zmensSit kontakt s polarnimi molekulami vody. Vyzkum ukézal, Ze hydrofobni
interakce nejsou jen vysledkem plisobeni van der Waalsovych sil mezi hydrofobnimi ¢astmi
molekul (tyto sily tvoii jen malou ¢ast celkové vazebné energie), ale zejména toho, Ze
molekuly vody, které piivodné byly v hydratovaném obalu pfislusnych molekul, se uvolni, a
tim

snizi celkovou uspofddanost systému. Hydrofobni interakce maji velky vyznam zejména pfi

stabilizaci uspotadanych struktur biopolymerti ve vodnych roztocich.

kovova vazba a kondenzované systémy

napf. krystal zeleza.

V ptipad¢ jednotlivych atomii mohou elektrony mit pouze urCité¢ energie dané feSenim
Schrédingerovy rovnice. Pii seskupeni atomi do molekul spolu zac¢inaji interagovat elektrony
z riznych atomu a jiz se nejedna o izolované elektrony. Tato interakce vede k hybridizaci
atomovych orbitall a rozstépeni energetickych hladin. V pevné krystalické latce jsou atomy



ve velké koncentraci slozeny do pravidelného tvaru (v kovu nejcastéji krychlovd nebo
sesterecnd). Elektrony jsou zde jiz velmi 'delokalizované', tj. nelze urcit, ke kterému
konkrétnimu atomu patii jeden urcity elektron. Tyto elektrony vzéjemné interaguji a vytvareji
cely pas povolenych energii. Vytvareni pdsove struktury jiz nelze popsat exaktné
Schrédingerovou rovnici kvuli velkému poctu zapocitivanych elektronii. Pouzivaji se tedy
modely, z nichz nejznamejsi jsou: model tésné vazby, Kronig-Penneyiiv model, reseni pomocit
Greenovy funkce, teorie funkcionalii hustoty (zkr. DFT z angl. density functional theory) a
dalst.

V pevné latce vznikd vZdy mnoho elektronovych past. Tyto pasy se mohou vzajemné
piekryvat nebo mezi nimi mize byt urcitd mezera, kde se nevyskytuje Zddny mozny stav a
tato mezera se nazyva zakazany pas. Elektrony v latce pak zapliuji elektronové pasy od
je nazyvan valen¢ni pas podle toho, Ze jej tvofi valen¢ni elektrony z jednotlivych atomi
krystalu. Prvni neobsazeny elektronovy pas je nazyvan vodivostni pas, protoZe elektrony v
zaplnéném valencnim pasu nemohou pfispivat k elektrické vodivosti materidlu. AZ poté, co se
elektrony dostanou do vodivostniho pasu, se latka stava vodivou.

Nejjednodussi model kovové vazby piedpokldda, ze se krystal kovl skladd z kationth
rozmisténych v pravidelné prostorové miizce. Valencni elektrony jsou voln¢ pohyblivé,
oznacuji se Casto jako elektronovy plyn. Piekryvanim energeticky stejnych valencnich
elektronovych orbitalti v krystalu kovu vznikaji spolecné energetické pasy. V téchto pasech se
mohou elektrony volné pohybovat a dodavat tak latce specifické vlastnosti kovu - lesk, velkou
elektrickou a tepelnou vodivost, kujnost a taznost i jejich chemické vlastnosti.

Kovova vazba do jisté miry pfipomina konjugované a nenasycené vazby. Jeden elektron je
sdilen mezi nékolika atomy (proto kovy nejsou tak pevné (to neni chyba)). Ke kovové vazbé
dochazi tehdy, kdyz pfitahovani mezi kladnymi kovovymi ionty a elektronovym plynem
prevysi vzajemné odpuzovani kova elektronti v tomto plynu, tj. kdyZz snizeni potencialni
energie elektronti do co do velikosti pievysi ptivodni zvyseni kinetické energie elektrontl. Cim
je vetsi pocet valenénich elektronii na jeden atom, tim bude v kovovém krystalu vétsi stredni
kineticka energie elektrond, avSak bez piiméfeného poklesu potencialni energie (proto se
kovy vyskytuji v prvnich tfech periodach periodické tabulky).



