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1) Teorie kovalentni vazby

Zakladni dvé teorie popisujici kovalentni vazbu jsou: Teorie valencni vazby (Valence Bond Theory - VB)
a Teorie molekulovych orbitalti (Molecular Orbital Theory - MO). Pokud nechame stranou podrobny
popis obou konceptl, mizeme hlavni rozdil vyjadrit nasledovné:

- v teorii VB predpokladame pfriblizeni dvou atoml na takovou vzdalenost, Ze dojde k minimalizaci
energie, prekryvu atomovych orbitall a valenéni elektrony se mohou stejné pravdépodobné
vyskytovat v silovém poli jader obou atom (jiz nerozlisim plvod elektronu); atomové orbitaly si ovsem
zachovavaiji svlj pavodni charakter (jsou lokalizovany u pfislusnych jader atomu)

- teorie MO vyuzZiva kvantové mechaniky k popisu tzv. molekulovych orbitalll - to jsou nové orbitaly
s novym tvarem, symetrii a energii (oproti plvodnim orbitalim atomovym). Valencni elektrony
puvodnich atomU obsazuji MO nehledé na plvodni elektronové konfigurace v atomu (nerozlisitelnost
elektront); plivodni atomové orbitaly po vzniku MO jiz neexistuji, ovlivnily oviem tvar, energii a pocet
noveé vzniklych orbitald molekulovych

V nasledujici tabulce jsou naznaceny zakladni koncepty a zaroveri omezeni obou zékladnich teorii.

Teorie valencni vazby — zakladni a odvozené myslenky
(W. Heitler, F. London, L. Pauling, G.N. Lewis - 1923-1930)

zakladni a odvozené myslenky

omezeni, alternativy

koncept elektronegativity

tzv. Paulingova elektronegativita prvkd A a B vztaZena
k disociaénim entalpiim sloucenin AA, BB, AB;
nejucelenéjsi sada, univerzalné pouzitelnd

polarita vazby, dipélovy moment
méritelnd velicina; pro odhad dipdlového momentu je
nutné znat tvar molekuly

hybridizace atomovych orbitali

atomové orbitaly lokalizované na jednom atomu se
smisi tak, aby doslo k minimalizaci odpuzovani
elektronl v lokalizovanych o-vazbach

elektronové vzorce, rezonance
zobrazeni rozlozeni valencnich elektron atomd
v molekule; formalni ndboje; rezonancni struktury

geometrie molekul - VSEPR

minimalizaci odpuzovani dojde k preusporadani
vazebnych i nevazebnych elektron(, které urci tvar
molekuly

jiné stupnice: Mulliken (vztazeno k IE a EA
izolovaného atomu) nebo Alred-Rochow
(zohlednuje efektivni naboj jadra);
vSechny tfi stupnice maji stejné trendy
v hodnotach elektronegativity

Gcast orbitald sa p vhybridizaci je
potvrzend vypoctem; Ucast d-orbitalG u
molekul svétSim poctem o-vazeb je
zanedbatelnd — viz samostatna kapitola
,Hypervalentni slou¢eniny”

je treba myslet na realné schopnosti prvki
pfitahovat elektrony, tzn. nekreslit dvojné
vazby, pokud to nevyzaduje oktet (viz ddle
- dvojné vazby v siranu)

VSEPR aplikovatelny pouze pro kovalentni
slouceniny p-prvkd; selhava pro objemné
substituenty a/nebo koordinaci = 6; pokud
molekula obsahuje substituenty razné
elektronegativity, je nutné uvaZovat
deformaci vazebnych ahll a délek - tzv.
sekundarni hybridizace nebo
dehybridizace
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Lewisova teorie kyselin a bazi

rozSifuje Bronstedovu acidobazickou teorii zaloZzenou
na interakci s protonem (H*) o interakci s elektronem;
Lewisova kyselina je akceptorem elektron(, Lewisova
baze je donorem elektronl; napr.:

H,0 (LB) + CO; (LK) — HCOs™ + H*

Teorie molekulovych orbitall
(F. Hund, R. Mulliken - 1920-1938)

zakladni a odvozené myslenky omezeni, alternativy

MO vazebné, nevazebné, antivazebné nékdy zalezi na ,vstupu“ vypoctu, zda
MO pfispivaji riznou mérou k celkové energii molekuly dany MO bude nakonec vazebny nebo
nevazebny (celkova energie molekuly je
stejnd, méni se jen energetické Urovné
MO ziskanych vypoctem);
pro feSeni MO musim dopfedu znat tvar
molekuly

fad vazby v dlsledku vySe popsané

rad vazby mulze nabyvat i neceloCiselnych hodnot; nejednoznacénostije fad vazby zavisly na
elektrony ve vazebnych MO fad vazby zvySuji, zpUsobu vypoctu sady MO

elektrony v antivazebnych MO fad vazby sniZuji,

elektrony v nevazebnych MO k fadu vazby nepfispivaji

jevy vysvétlitelné na zakladé teorie MO (a nevysvétlitelné VB teorii):

- necelociselny fad vazby
vazba nemusi byt tvorena parem elektrond (MO mohou obsahovat neparové elektrony); i jeden
elektron muze zajistit vazebnou interakci mezi atomy

- delokalizace vazeb pies vice atomu
v molekule benzenu jsou nt-vazby delokalizovany pres cely kruh Cg; to lze vysvétlit usporadanim MO
v molekule benzenu

- dvoustiedova jednoeletronova vazba, tfistredova dvoulelektronova vazba apod.

napfiklad v molekule B;Hs bychom mohli uvazovat o usporadani jako v molekule C;Hg (sedm o-vazeb
tvoricich skelet molekuly); pokud ale secteme valencni elektrony v diboranu, zjistime, Ze mame
k dispozici pouze 12 valencnich elektronl — tzn. vice atomd musi sdilet mensi pocet elektronl nez
odpovida poctu elektronovych parl (fad vazby mensi nez 1)

- magnetické chovani molekul

VB teorie predpoklada parovani elektrond; to by znamenalo, Ze vSsechny molekuly se sudym poctem
elektrond by byly diamagnetické; napfiklad ale molekula O, s 12 valenénimi elektrony obsahuje dva
nesparované elektrony a je paramagneticka
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- vice pasu na fotoelektronovém spektru molekul

napf. voda podle teorie VB obsahuje dva typy elektroni — vazebné elektrony a volné elektronové
pary; pokud ovsem podrobime molekuly vody fotoelektronové spektroskopii (dostaneme zavislost
Cetnosti elektrond na jejich energii), dostavame 4 pasy ve spektru; to znamen3, Ze v molekule vody
jsou 4 druhy valencnich elektron(, neboli Ze molekula je tvofena 4 MO o 4 energetickych tUrovnich

Je tfeba poznamenat, Ze limity Teorie valencnich vazeb z ni nedélaji teorii zcela neplatnou a
nepouzitelnou. Nékteré koncepty jsou stale vyuzitelné a hodi se do vyuky jak na stfednich tak na
vysokych $kolach (hybridizace sp, sp?, sp?; elektronové vzorce, VSEPR atd.).

2) Hypervalentni slouceniny

Teoretické vypocty ukazuji, Ze zapojeni d-orbital(l do hybridnich atomovych orbital(l (HAO) je velice
slabé. Pokud tuto myslenku pfijmeme, pak miZeme popsat HAO jako linearni kombinaci pouze s- a p-
orbitall. Vazbu napfiklad v PFs nebo SFs mlizZeme chapat jako dvoustifedovou dvouelektronovou vazbu,
kde je elektronova hustota presunuta vice k perifernim atom(m, a tudiz rad vazby neni roven 1 (viz
obrézek). Také charakter jednotlivych hybridnich orbital(i odpovida 4/5 sp® pro PFs a 2/3 sp® pro SFe.
Vysledna celkova molekula je tak vahovana (linearni kombinace) z nékolika rezonanc¢nich podob
tvorenych jednim s- a tfemi p-orbitaly.

Fr :T: e :F: tF: :Fs
tF: o '.F. -~ '.F-
e + L4 .. + " — +/ .: .. /F: e +/ .:
bl e 0 e e
|\,_F: | *F: |\,_F: - \..FE \,_F:

:F: :F: :F: tF: :E?

Pokud by se zdalo, Ze tento koncept (vyfazeni sp3d a vy33ich hybridizaci) nabofi systém metody VSEPR,
muZe se v uréovani tvaru molekul metodou VSEPR poufZivat tzv. sterické koordinacni Cislo (soucet o-
vazeb a nevazebnych elektronovych pard na daném atomu) a tvar molekuly nedavat do souvislosti

s hybridizaci.

PFi vyuce chemické vazby a naslednych diskusich o rozlozeni elektron v molekulach (nebo obecné
anorganickych slouéenindch) se nejcastéji zaménuji a chybné propojuji pojmy oxidaéni ¢islo — naboj —
vaznost — fad vazby. Jejich vyznam a rozdil mezi nimi je stru¢né vysvétlen v nasledujicim textu.

7 vrs

3) Oxidacni Cislo vs naboj

7 vrs

Oxidacni Cislo je formalni Cislo (tzv. Cislo Stockovo), které se ziska tak, Ze formalné vSechny elektrony
z vazeb prisoudim elektronegativnéjSimu partnerovi. Z této definice je vidét ,,formalnost” oxida¢niho
Cisla, protoze napriklad u iontovych latek Zadné primé kovalentni vazby mezi ionty nejsou, ionty jsou
koordinovany vétsim poctem opacné nabitych iontll, nez odpovida oxidac¢nim cislm - napt. v NaCl
urcime oxidacni ¢isla +l a -, pfestoZe kazdy Na* ion je obklopen 6 ionty CI". Pro oxidacni ¢islo pouzivame
fimske cislice.

MuzZeme tedy odvodit, Ze maximalni dosazitelné oxidacni Cislo prvku nem(ze byt vétsi nez je pocet
valencnich elektront (a zde je nutné si uvédomit, Ze ne vsechny elektrony z valenéni sféry se chovaji
jako valenéni elektrony, tzn. elektrony vyuZitelné pro vazbu - napf. brom nema 17 valencnich elektronf
(4s% 3d%° 4p°), ale jen 7 (452 4p°).
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Maximalni formalni oxidacni Cislo je:

- pro p-prvky odpovida souctu s a p elektrond ve valencni sféfe (d-elektrony se u p-prvkl nechovaji
jako valencni); vyjimkou jsou kyslik a fluor, které jako dva nejelektronegativnéjsi prvky preferuji mit
elektronovou hustotu na své strané - tzn. fluor nabyva oxidacniho cisla pouze 0 a -I; kyslik O, -1, -l a
formalné +l a +Il pouze ve slouceninach s fluorem (O3F; resp. OF,)

- pro s-prvky odpovida poctu s elektron(

- pro d-prvky je situace slozZitéjsi a zaleZi na typu vazby; v iontovych a kovalentnich vazbach odpovida
max. dosazitelné ox. Cislo souctu s a d elektronl az do zpola obsazeného d-orbitalu (tzn. Mn ma
maximalné +VII); potom je situace sloZitéjsi: pro triddy skupin 8-10 je teoretické maximalni oxidacni
¢islo +VIII, ale ne vSechny prvky této skupiny ho dosahuji; u skupiny 11 se pro kazdy prvek max. oxidacni
Cislo isi; u skupiny 12 je maximalni oxidacni Cislo +1I; v koordinacnich slou¢enindach je oxidacni ¢islo d-
prvk vice neZ formalni (a mGze nabyvat i zapornych hodnot - napf. v Nay[Fe(CO)4] ma Zelezo oxidaéni
Cislo -Il).

Naboj mlze mit formalni i skutecnou podobu. Jako formaini ndboj ur¢ujeme naboje v elektronovych
vzorcich kovalentnich molekul a ve skuteénosti jsou snizeny/zvyseny polarizaci vazeb. Skuteéné naboje
jsou méfritelné veliciny a mlZe se jednat bud o parcialni ndboje v polarnich kovalentnich vazbach, nebo
o naboje iontl v iontovych strukturach. Naboj vyjadfujeme arabskou Cislici.

Priklady:
e — Siranovy anion mda sumarni vzorec SO4%, kde oxidaéni &islo siry uréime
:Q: jako +VI. ProtoZe se jednd o kovalentni molekulu, neznamena to, Ze

naptiklad po rozpusténi ve vodé nalezneme v roztoku ion ,,S*®" (dGleZitost
.s .e — rozliSovat mezi fimskou a arabskou dislici).

e M= 2+ . o ) o ,

. O—S O e« Pokud zndzornime strukturu siranového iontu elektronovym vzorcem,

** e dostavame formalni ndboj na sire +2, ktery v kontextu molekuly znamen3,
- Ze vazby s kyslikem jsou polarni. Sousedni naboje + a - na sife a kysliku

:O: také predikuji zvySenou elektronovou hustotu (dvojna vazba), ale sira

. nema takovou elektronegativitu, aby v molekule byly 4 dvojné vazby.

o\ Korektni predstava je takova, Ze vSechny 4 jednoduché o-vazby jsou

(I:) posileny dodatecnou m-interakci, kterd je rovnomérné rozlozena pres
' | vsechny 4 vazby (druhy obrazek) a ty jsou stejné dlouhé a maiji stejnou
D_'S e O- energii.

Tttt T e Nespravna (aviak v ugebnicich ¢asto zobrazovana) je piedstava lokalizace

| : nasobnych vazeb na dvé konkrétni vazby S-O, tedy Ze dvé vazby jsou

C') dvojné a dvé jednoduché. Tak se daji zapsat rezonancni struktury, kterych

o o je ovsem vétsi pocet (vSechny kombinace 2+2) a tudiz, zohlednénim vsech

rezonancnich podob, se opét dostavame na Ctyfi ekvivalentni vazby.

Na molekule azoimidu HN; miZeme demonstrovat, Ze oxidacni Cislo je

Cislem skutec¢né formalnim a mdZeme s nim (v rdmci urcitych mantinel()

H—H_—N*E + nakladat, jak chceme. Oxidacni Cislo vodiku je +I, u dusiku ho mlizeme
- vyresit nékolika zpUsoby. Mizeme ho uréit jako -1/3, nebo muizZeme dva
H—N=—Ni=— N°:_ dusiky urcit jako 0 a jeden jako -1, nebo jeden jako 0 a dva -1/2. Molekula
ma tfi rezonancni podoby, ve kterych je rlzné rozloZeni elektronové

H—NZ==N-= N hustoty a rdzné formdlni ndboje. Skutecné parcidlni naboje budou pak

” odrazet vSechny tfi rezonance dohromady.
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5+ §- V molekule HF je vazba kovalentni s polarnim charakterem. Oxidacni Cisla vodiku a fluoru
ee  jsou+l, resp. -l. Formalni ndboje v elektronovém vzorci jsou nula pro oba atomy. Skutecné
H - F: naboje odpovidaji polarité vazby a vyjadfuji se jako parcidlni naboje pomoci 6+ a é-, jejichz
hodnota bude leZet v intervalu od nuly do jedné.
Chlorid sodny je iontova latka s pravidelnou krystalovou strukturou. Oxidacni ¢isla sodiku a chloru jsou
+1, resp. -I. ProtozZe ve strukture NaCl neni vazba iontova ze 100 %, jsou skutec¢né naboje o malo mensi
neZ jedna (tzv. polarizace iontl - sodny ion lehce pfitahuje elektrony chloridového iontu a tim snizZuje
svUj kladny naboj a zaroven snizuje zaporny naboj chloru).
VySe popsana polarizace iontl je vyraznéjsi u malych kationtl s velkym
nabojem. Napfiklad u jodidu hlinitého jsou oxidacni Cisla hliniku a jodu +llI,
resp. -I. To ovSem neodpovida zmérenym nabojlim iont ve strukture Alls.
Tyto experimentalné zjisténé ndboje jsou +0,45 pro hlinik a -0,15 pro jod.
Z téchto prikladd je jasné, Ze oxidacni Cislo je Cislo formalni a ndboj je bud také
formalni cislo (elektronovy vzorec) nebo Cislo skutecné, které vice naznacuje
rozloZeni elektrond v molekule/strukture.

Na*
Cl=

4) Vaznost vs rfad vazby

Vaznost ani fad vazby nemaji pfimou souvislost s oxidacnim cislem ani ndbojem (to, Ze
v manganistanovém aniontu ma mangan oxidacni ¢islo +VII neznamend, Ze je mangan v této
slouéeniné sedmivazny).

Pojem vaznost/maximalni vaznost se poji ke kovalentnim sloueninam a chapeme ji jako pocet
vazebnych partner(i, prfipadné pocet kovalentnich vazeb daného atomu. Pokud uvaZujeme
dvoustifedovou dvouelektronovou vazbu, pak maximalni vaznost je rovna poctu valenénich elektron(
atomu - tzn. kolik elektron( pfinese atom do kovalentniho vztahu, tolik vazeb vznikne (za predpokladu
stejného chovani vazebnych partnerd). Naptiklad chlor ma 7 valencnich elektrond, maze tudiz vytvofrit
sedm vazebnych dvojic (zde je tfeba se odpoutat od predstavy Teorie valencni vazby, kterd
predpoklada parovani nepdrovych valencnich elektron(, a proto pro sedmivazny chlor potfebuje
,rozparovat” elektrony excitaci - tato predstava je zcela chybna!ll Touto hypotézou byla vysvétlena
napf. vazba v molekule BeH, v zac¢atku této teorie, ale neni obecné aplikovatelna).

Do vaznosti/maximalni vaznosti se zapoditavaji i m-vazby — napf. uhlik je v acetylenu ¢tyfvazny (jeho
oxidacni Cislo je —I, formdlni naboj v elektronovém vzorci je 0 a skute¢ny parcialni ndboj bude velmi
slabé zaporny).

Maximalni vaznost je teoreticky koncept. Otazka je, jestli takova sloucenina

.o existuje. V pfipadé chloru (a jeho 7 valencnich elektron(l) by nas mohla napadnout
:O kyselina chlorista nebo chloristanovy anion. Ackoli je zde oxidacni ¢islo chloru +VII,
"O_(:L‘ll . tak chlor vtéchto slouceninach neni sedmivazny! Realita odpovidd vyse

< popsanému pripadu siranového aniontu (viz obrazek). Dalsi moZnosti by mohla
byt interhalogenova sloucenina CIF;. Ta ale ze sterickych divod( neexistuje (z této
.o fady slouéenin existuje pouze IF;). Chlor se tedy ve slouc¢eninach jako sedmivazny
realné nevyskytuje.

V této souvislosti je dobré také pripomenout p-prvky druhé periody, které diky malé velikosti atomU a
tim i valencnich orbitald nemohou byt vice nez ¢tyfvazné. Ty nejelektronegativnéjsi z nich -C, N, O, F
- se vzdy snazi obklopit 4 pary elektron(, tzv. oktet; tyto pary nemusi byt vidy vazebné (ale do oktetu
zapocitavame i nevazebné elektronové pary). Tyto ctyfi prvky (kromé F) diky své elektronegativité

rovnéz ochotné tvofi ndsobné vazby, pokud tim dosdhnou oktetu.
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oxidacni . formalni parcialni rad vazby vaznost
Cislo ndboj v el. (skutecny) stfedového
vzorci naboj atomu
S +VI +2 6+
2- ) :
C -l 0 slabé &— CH~1
CH, H + 0 slabé &+ c-C~3 4
H + 0 &+
HF F 0 0 5 1 1

NaCl je iontovd sloucenina, kde nelze aplikovat principy kovale
smysl nékterych pojmda:

ntni vazby, ale je zde ukdzdn

NaCl

Na

+l

Cl

neni molekula —
nema
elektronovy
vzorec

o+

zde nahrazujeme
koordinacnim Cislem, které je
6 pro oba ionty




