Chemická vazba
V přírodě se vyskytují (s výjimkou vzácných plynů) volné atomy pouze za zvláštních

podmínek, např. při vysoké teplotě. Za normálních podmínek atomy prvků vytvářejí složitější

útvary, které podle určitých znaků dělíme na molekuly, krystaly atd.
- vazba = soudržná síla působící mezi jednotlivými atomy

- chem. vazbu mezi atomy zprostředkovávají jejich valenční elektrony

- k vytvoření stabilní vazby dojde jen tehdy, dojde-li při jejím vzniku ke snížení energie

    O + O  ↔ O2  + energie

- předpoklady vzniku chem. vazby: 

   1) atomy se k sobě musí přiblížit tak, aby došlo k překrytí jejich valenčních orbitalů

   2) počet,  energie a prostorové uspořádání valenčních elektronů musí umožnit vznik elektr.    

       vazebných (tj. sdílených) párů

- vazby jednoduché a násobné (závisí na počtu vytvoření elektronových vazebných párů
   př. vodík   1s a 1s
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   př. HCl, Cl: 3s2 3p5
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  př. molekula N2 , N. 2s2 2p3
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- základní a valenční stav atomu
 základní stav: stav atomu o nejnižší energii. V tomto stavu by některé atomy nemohly vytvářet elektronové páry, tak jak je známe ve sloučeninách (např. methan CH4), proto přechází do valenčního stavu

   C: 2s2 2p2               
[image: image5]   → C*  2s1 2p3  
[image: image6]
atom uhlíku ve valenčním stavu vytváří 4 elektronové páry

- schopnost vázaného atomu přitahovat vazebný elektronový pár se nazývá elektronegativita. Podle hodnoty rozdílů elektronegativit dvou vzájemně vázaných atomů rozeznáváme  základní typy chem. vazeb: 

1) kovalentní (sdílení vazebných elektronových párů dvojicí vzájemně vázaných atomů)

  a) nepolární kovalentní vazba (rozdíl elektroneg. < 0,4)  -  nepolární sloučeniny
  b) polární kovalentní vazba (0,4 – 1,7) – polární sloučeniny

- důležitý pojem: vaznost (číslo udávající, kolik vazebných elektronových párů sdílí atom s jinými atomy), atomy uhlíku v org. slouč. čyřvazné, atomy vodíku všude jednovazné

2) iontovou (rozdíl elektronegativit >1,7) – předpokládáme, že vazebný elekronový pár patří elektronegativnějšímu atomu, jde tedy o vazbu mezi ionty s opačnými náboji (vpodstatě extrémně polární kovalentní vazba) – př. NaF, NaCl
3) koordinačně kovalentní vazba se vytváří mezi donorem (dárcem) a

akceptorem (příjemcem) elektronového páru – především u d-orbitalů. 
4) kovovou – mezi atomy kovů v pevném skupenství, atomy kovů mají menší počet valenčních elektronů, což jim neumožňuje vytvářet elektronové páry, jak je známe u vazeb kovalentních. V krystalové mřížce jsou u kovů atomy obklopeny dalšími stejnými atomy a na vazbu přispívá jeden atom jen „částí“ elektronu. (mřížka je tvořena kationty kovu a okolo je elektronový mrak z valenčních elektronů)
Prvek je kov, jestliže počet valenčních elektronů je menší nebo roven číslu periody, ve které prvek leží
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