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Chemická vazba, typy chemických vazeb
Pojem a vznik chemické vazby.

Vznik chemické vazby 

Chemická vazba se mezi atomy vytvoří jedině tehdy, když dojde při tomto ději k uvolnění 

určitého množství vazebné energie. Na základě zákona o zachování energie je zřejmé, že k rozštěpení chemické vazby je třeba naopak dodat energii, která se číselně rovná energii, která 

se uvolní při vzniku této vazby .

K tomu, aby vznikla chemická vazba mezi atomy, musí být splněny následující podmínky: 

1. Atomy se musí k sobě přiblížit tak, aby se překryly jejich 

valenční elektrony. 

2. Atomy musí mít elektrony v orbitalech uspořádány tak, aby 

z nich mohly vzniknout vazebné páry. 

3. Atomy musí mít dostatečnou energii pro vznik chemické vazby. 

4. Atomy musí mít vhodnou prostorovou orientaci pro vznik 

chemické vazby. 

Možnosti znázornění chemické vazby: 

1) Překryvem atomů (jejich valenčních elektronů). Např. v molekule vodíku se znázorní chemická vazba překryvem dvou orbitalů s .  

2) Spojnicí rámečků (spojnice znázorňuje překrytí valenčních orbitalů)
    zápis el. konfigurace:
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3) Valenční čárkou (valenční čárka znamená vazebný elektronový pár) 

H−H 

Druhy vazeb
 Pokud dojde k překrytí jen dvou valenčních orbitalů, vznikne jednoduchá vazba společným sdílením jednoho vazebného elektronového páru. Mezi určitými prvky, ať již stejnými, jako atomy dusíku, nebo různými, jako mezi atomy uhlíku a kyslíku, může dojít ke vzniku většího počtu vazebných elektronových párů v důsledku překryvu dvou nebo tří dvojic jejich valenčních orbitalů. Mluvíme pak o násobných chemických vazbách, při jejichž vzniku se uvolní větší množství energie než při vzniku jednoduché vazby.
Podle počtu vazebných elektronových párů hovoříme o dvojné, popř. trojné vazbě. 

Jednoduchá, dvojná, popř. trojná vazba je tvořena jedním, dvěma, popř. třemi vazebnými elektronovými páry mezi stejnými nebo různými vazebnými partnery. Vaznost  -  počet vazebných elektronových párů, které sdílí daný atom s jinými atomy ve sloučenině.
 Příklady vaznosti některých prvků:                                                                                                                         
Vodík, halogeny – jednovazné  H−                                                                                              Kyslík, síra – dvojvazné   O= , −S−                                                                                                                                                                                                                           

Dusík  -  trojvazný     N≡ , −N=, −N−
Uhlík  -  čtyřvazný    např. − C≡ , = C=
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Podle počtu elektronových párů mezi atomy mluvíme o kovalentní vazbě:
1. jednoduché                                        2.dvojné                                    3.trojné
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Např. v molekule H2    H−  H      jednoduchá vazba            

                             O2      O = O     dvojná vazba
                             N2      N ≡ N      trojná vazba
Podle polarity kovalentní vazby – polaritu chemické vazby určujeme na základě rozdílu elektronegativity atomů tvořících chemickou vazbu.
Elektronegativita - schopnost atomů přitahovat elektrony v chemické vazbě – značí se X.

V tabulce je možno pozorovat vzrůst elektronegativity prvků v periodické tabulce v periodách zleva doprava a ve skupinách zdola nahoru. Nejvyšší hodnotu elektronegativity má prvek fluor, který má nejvyšší schopnost přitahovat vazebné elektrony. Prvek vodík má hodnotu elektronegativity 2,1.                               
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1.vazba nepolární (kovalentní) - rozdíl elektronegativity     ∆X =  0 – 0,4
v molekule H2      ∆X  =  XH – XH =  2,2 – 2,2  =  0   → vazba kovalentní nepolární
Vazebný elektronový pár je rovnoměrně rozložený mezi oběma atomy, hustota elektronů je stejná u obou atomů, proto je molekula nepolární.

Kovalentní vazba - jednotlivé atomy se podělí o společné elektrony - vazba je tvořena společnou dvojicí elektronů, tzv. elektronový pár, vzniká mezi atomy stejného prvku.
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2.vazba polární (kovalentní) – rozdíl elektronegativity     ∆X =  0,4 – 1,7
v molekule HCl    ∆X  =  XCl – XH = 3,00 – 2,2 = 0,8  → vazba kovalentní polární 

      atom s větší elektronegativitou má částečný záporný náboj → molekula tvoří dipól
                         H(+∂)◄ Cl(-∂)
      Vazebný elektronový pár je posunutý směrem k elektronegativnějšímu atomu, v našem případě k atomu chlóru, u kterého je vyšší hustota elektronů, a proto je na atomu chlóru částečný záporný náboj a na atomu s nižší elektronegativitou – vodíku- vzniká částečný kladný náboj. 
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      3.Vazba extrémně polární - iontová – rozdíl elektronegativity  ∆X > 1,7
      V molekule NaCl   ∆X =  XCl – XNa  =  3,00 – 1,0  =  2,00  →  vazba iontová 
      V důsledku velkého rozdílu elektronegativity přitáhne atom chlóru valenční elektron z atomu sodíku a tím vzniknou opačně nabité ionty – z atomu sodíku kationt a z atomu chlóru aniont. Přitažlivé elektrostatické síly, které působí mezi oběma ionty, tvoří iontovou vazbu. 
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      Na  −  e-  →   Na+
      Cl   +  e-→     Cl-        Na+Cl−    
Odhad chemické aktivity prvků ve vztahu k obsazování vnějších orbitalů valenčními elektrony vede k závěru, že každý atom má silnou tendenci dosáhnout elektronové konfigurace nejbližšího vzácného plynu. Vzácné plyny (helium, argon, krypton, xenon) mají valenční orbitaly kompletně zaplněné elektrony a jsou zcela inertní.

Iontová vazba vzniká, když jeden nebo více elektronů valenční sféry atomu přejde do valenční sféry jiného atomu tak, že oba dosáhnou konfigurace vzácného plynu. Například sodík s jedním valenčním elektronem má tendenci odevzdat tento elektron a jako jednomocný kation tak dosáhnout elektronové konfigurace neonu. Naopak atom chloru zase potřebuje k dosažení elektronové konfigurace argonu přijmout jeden elektron do své valenční sféry: 

Na (1s2 2s2 2p6 3s1) ( Na+ (1s2 2s2 2p6) + e-
Cl (1s2 2s2 2p6 3s2 3p5) + e- ( Cl- (1s2 2s2 2p6 3s2 3p6)

Atomy prvků, s výjimkou atomů vzácných plynů, nejsou schopny trvalé samostatné existence. Spojují se do složitějších celků - do molekul, krystalů popřípadě makromolekul, které jsou stabilní. Vazba mezi nimi vzniká pomocí valenčních elektronů.

Chemická vazba je spojení atomů pomoci valenčních elektronů.

4.Kovová vazba - spočívá ve společném sdílením všech valenčních elektronů, které tvoří takzvaný elektronový plyn. Tento typ vazby se vyskytuje u kovů, jejichž atomy tvoří krystalické mřížky.
Kationty mědi jsou ve svých polohách udržovány zápornými náboji volně pohyblivých valenčních elektronů.
Vytvořme si tuto představu: atomy kovů zbavíme valenčních elektronů a rozmístíme je do krystalové mřížky. Protože vzniklý útvar musí být elektroneutrální, odebrané valenční elektrony vrátíme mezi kationy kovů, kde se budou volně pohybovat.
Úkoly: Určete a znázorněte typ chemické vazby v molekulách následujících chemických    látek: KCl, N2, HBr, MgCl2, NH3.
  
Vliv typu chemické vazby na vlastnosti látek
Kovalentní vazba, založená na sdílení elektronů, je nejsilnější z chemických vazeb. Látky s touto vazbou se obecně vyznačují slabou rozpustností, vysokou stabilitou a vysokým bodem tání. Jsou nevodivé jak v pevném stavu, tak v roztoku, jsou nerozpustné v H2O, rozpustné v nepolárních rozpouštědlech. Protože elektrické síly tvořící vazbu jsou lokalizovány v blízkosti sdílených elektronů. Obecně mají iontově vázané krystaly střední hodnoty tvrdosti a hustoty, poměrně vysoký bod tání a slabou elektrickou a tepelnou vodivost. Jelikož elektrostatický náboj, tvořící iontovou vazbu, je rovnoměrně rozmístěn mezi ionty, má kation tendenci obklopit se tolika aniony, kolik dovolí okolní prostor. Látky s iontovou vazbou vedou elektrický proud v tavenině nebo v roztoku, jsou rozpustné ve vodě a nerozpustné v nepolárních rozpouštědlech.
Princip kovové vazby je založen na představě kationů, které obsazují uzlové body strukturní mřížky a jejich valenční elektrony se volně pohybují strukturou ve formě „elektronového mraku“. To dobře vysvětluje vynikající tepelnou a elektrickou vodivost a také další vlastnosti látek s převahou kovové vazby. Pohyb volných elektronů se ale řídí přísnými kvantovými pravidly. Elektrony jsou rozděleny do několika energetických pásů a pouze některé z nich mají energii, která umožňuje volný pohyb elektronů po struktuře. V závislosti na množství elektronů ve vodivostních pásech se odvíjí schopnost celé struktury přenášet teplo nebo elektrický náboj. Látky se pak tradičně dělí na vodiče, polovodiče a izolátory. Ve vodičích se valenční pás s elektrony překrývá s vodivostním pásem, který umožňuje pohyb elektronů po struktuře. V polovodičích a izolátorech je mezi valenčním pásem a vodivostním pásem energetický skok – tzv. zakázaný pás. U polovodičů je rozdíl v energiích zpravidla do 3 eV, u izolátorů je šířka zakázaného pasu větší než 3 eV. 
Úkoly: Které z uvedených látek vedou elektrický proud v tavenině, nebo v roztoku:

            NaCl, CCl4, HI.  http://www.sci.muni.cz/mineralogie/kap_3_5_vazby/kap_3_5_vazby.htm#3.5.3.
http://www.vyukovematerialy.cz/chemie/rocnik8/prv06.htm
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