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e Jednym z najwazniejszych wnioskow plynacych z analizy ukiadu okresowego
pierwiastkow, jest ten, ze gazy szlachethne — majace catkowicie zapelnione
osmioelektronowe powloki zewnetrzne o konfiguracji ns?p°® (poza helem, ktéry ma na
jedynej powloce dublet elektronowy — 1s?) — wykazuja nieporownywalnie mniejsza
tendencje do tworzenia zwiazkow chemicznych (zdecydowanie mniejsza reaktywnosc
chemiczna) od praktycznie wszystkich pozostalych pierwiastkow. Mozna wiec
stwierdzi¢, ze ich atomowa konfiguracja elektronowa zapewnia im optymalny stan

energetyczny (minimum energii w danych warunkach).

e Regula oktetu elektronowego: wszystkie atomy staraja sie zyskac elektrony od
innych atomow, ewentualnie stracic na rzecz innych atomow lub dzieli¢ z nimi wtasne
elektrony, tak, aby ich powfoka walencyjna zawierata 8 elektronow (4 pary po 2
elektrony).

e W kazdej regule sa wyjatki — w regule oktetu elektronowego jest ich wiele.
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o Z wszystkich pierwiastkéow chemicznych, tylko szes¢ gazow szlachetnych ma
strukture elektronowa, ktora zapewnia im optimum energetyczne. Dla heonu, argonu,
kryptonu, ksenonu i radonu, jest to oktet elektronowy na zewnetrznej (walencyjnej)
powloce elektronowej. Hel ma tylko jedna powloke elektronowa, a na niej dublet

elektronowy.

To tez bardzo trwata struktura, spotykana w niektorych ukiadach dwuatomowych,

np. bardzo trwalym potaczeniem jest czasteczka wodoru (H,).

e Inne pierwiastki daza do uzyskania takiej struktury elektronowej, jaka ma

najblizszy im w uktadzie okresowym gaz szlachetny.

Niezaleznie od rozZnic w reaktywnosci, dowolny atom uzyskuje strukture optymalna
energetycznie, tworzgc zwigzki chemiczne, w wyniku reakcji chemicznych pomiedzy

atomami tego samego pierwiastka, lub roZnych pierwiastkow.
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Termodynamika chemiczna

Termodynamika chemiczna zajmuje sie opisem aspektéow energetycznych zwigzkow
chemicznych (np. trwatosé, cieplto wiasciwe, ciepto spalania, entalpia tworzenia) oraz
reakcji zachodzacych miedzy zwigzkami chemicznymi (funkcje stanu: entalpia,
entropia i potencjal termodynamiczny reakcji; stan réwnowagi reakcji - stala

rownowagi chemicznej).
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(1836+1902)
(1833+1900)

Dla ogolnego zapisu reakcji chemicznej:
aA + bB 2 cC + dD
Mozna zapisac wyrazenie na szybkosc jej przebiegu:

V. = kpge[A]%[B]"
z ktorego wynika, Ze jest ona proporcjonalna do efektywnego
steZenia wszystkich uczestniczacych w tej reakcji reagentow.
Stwierdzenie to sformutowali w 1864 roku Guldberg i Waage,

a powszechnie znane jest jako tzw. prawo dzialania mas.

Juz w 1803 roku Berthollet zauwazyl, ze niektore reakcje chemiczne
sq odwracalne. Musialo jednak minac kolejnych kilkadziesiat lat,
aby Guldberg i Waage — idac sladami jego rozwazan — wyprowadazili
jedna z podstawowych zaleznosci termodynamiki chemicznej, czyli
wyrazenie na stala szybkosci reakcji. Jezeli dla podanej wyzej
reakcji w zapisie ogolnym, napiszemy jeszcze wyrazenie na
szybkosc reakcji odwrotnej:

Vi = Kcpe[C]<-[D]¢
to w warunkach rownowagi vr = v'r natomiast wyrazenie na stala
rownowagi reakcji chemicznej przyjmuje postac:

Keq = Kag/kcp = ([C1°[D]?)/([A]-[B]")

Definiowanie stalej rownowagi reakcji na stezeniach reagentow
czasami prowadzi do pozornych odstepstw od prawa dzialania mas.
Wynikajq one z tego, ze rozne czynniki srodowiskowe powoduja
obnizenie ruchliwosci reagujacych zwiqzkow. Problem ten znika,
gdy zamiast stezenia podstawi sie do rownan odpowiednie
aktywnosci reagentow.
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Reguta przekory le Chateliera i Brauna

W 1884 roku francuski chemik Henri Louis le Chatelier sformutowal
rownolegle z Karlem Braunem regule przekory, pozwalajacq
przewidziec efekty zaburzania rownowagi reakcji chemicznych.

Regula ta mowi, ze: kazdy uklad reakcyjny pozostajacy w stanie
rownowagi, na skutek dziatania czynnikow zewnetrznych ulega
takiej przemianie, ktora ogranicza skutki oddziatlywania tych
czynnikow.

Reakcja syntezy amoniaku z wodoru i azotu (proces Habera-Boscha):
produkty (gazowe) maja dwukrotnie mniejszq objetosc niz substraty

z ktorych powstaja i wzrost cisnienia (powodujacy zmniejszenie
objetosci ukladu) faworyzuje stan rownowagi reakcji z mniejsza
ilosciq czasteczek gazowych:

N> + 3H, 2 2NH;

K(T) jest stala rownowagi reakcji zalezngq od temperatury; aby
zwiekszyc¢ szybkosc reakcji stosuje sie katalizatory.

(1850+1918)
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W trakcie przebiegu odwracalnej reakcji chemicznej (w warunkach izobaryczno-
izotermicznych) ustala sie stan rownowagi, w ktorym obok siebie wystepuja substraty

(.8) i produkty (P) a towarzyszy temu charakterystyczny efekt energetyczny (1 L),

ktory przez obserwatora zewnetrznego zawsze odbierany jest jako efekt cieplny (()):

S — P (efekt ciepiny 1E = 0)

Pojawianie sie efektu cieplhnego wynika z faktu, ze zwiagzki chemiczne (substraty,
produkty) kumuluja w sobie pewien zasob energii — charakterystyczny dla danego
zwiazku. Dla kazdego zwiazku ta energia jest rozna, w praktyce nie ma zatem
przemian chemicznych, ktérym nie towarzyszylby efekt cieplny. Obserwator
klasyfikuje reakcje chemiczng na podstawie jej efektu cieplnego:

Q > () - reakcja egzotermiczna (wydzielanie ciepta z uktadu reakcyjnego)

Q <(- reakcja endotermiczna (pochtanianie ciepta przez ukiad reakcyjny).



Mozna dokonac analizy zmian energetycznych towarzyszacych reakcji chemicznej.
Laczna energia kumulowana przez produkty, pomniejszona o faczng energie

kumulowana przez substraty, rowna jest efektowi energetycznemu reakcji (4E).

Konkluzja

Cieplo jest wydzielane z ukiadu Cieplo jest pochtaniane przez ukiad
podczas reakcji podczas reakcji
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Aby dokonac jednoznacznego, matematycznego opisu stanu rownowagi
do jakiego dochodzi podczas przebiegu reakcji chemicznej, nalezy uprzywilejowac
jeden z wczesniej przedstawionych , punktow widzenia”.
Termodynamika zaklada zgodnos¢ matematycznego opisu reakcji chemicznych
z efektami obserwowanymi nie ,okiem chemika” a ,okiem uktadu reakcyjnego”.

Jaka jest réznica interpretacji zjawisk w tych dwoéch podejsciach?

Obrazowo mozna ja przedstawi¢ w zdaniu: ,to co przeprowadzajacy reakcje chemik
uzna za wydzielajace sie ciepto (czyli zysk energetyczny), z punktu widzenia
reagujacego ukladu jest strata energii”. Czyli, wszelkie efekty cieplne interpretowane
z punktu widzenia obserwatora zewnetrznego, maja przeciwny znak do efektow
energetycznych obserwowanych z punktu widzenia reagujacego uktadu.
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Wprowadzmy funkcje termodynamiczne opisujace jednoznacznie w zadanych
warunkach stan ukladu reakcyjnego (tzw. termodynamiczne funkcje stanu):

H — entalpia

S — entropia

G — potencjatl termodynamiczny (entalpia swobodna)

Podstawowa zaleznosc termodynamiczna, wiazaca wszystkie powyzsze funkcje,
ma nastepujaca postac:

AG=AH - T-AS



Zmiana entalpii ukladu reakcyjnego (1 /1)

zwigzana jest z efektem cieplnym reakcji (()) zaleznoscia:

AH =-Q

Zmiana entropii ukladu reakcyjnego (1.9)

powiazana jest z efektem cieplnym reakcji (()) zaleznoscia:

e dla reakcji egzotermicznych () > (), AH < ())

AS =-Q/T

e dla reakcji endotermicznych (O <0, AH > ()

AS = Q/T

Termodynamika
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Aby reakcja chemiczna mogta przebiegac¢ w kierunku tworzenia pozadanych produktow,
konieczne jest speknienie zaleznosci 4G < 0

Zgodnie z postacia zaleznosci AG =AH — T-AS zmiana potencjatu termodynamicznego (A1)

jest liniowq funkcja temperatury (/). Przy znanym efekcie cieplnym reakcji ((/) mozna
przedstawic jej obraz graficzny:

Reakcja egzotermiczna Reakcja endotermiczna
O0>0,4H < 0,48 <0 O0<0,4H > 0,48 > 0
467 161
’” + ” 24 + s
> 0 >
Io T, T 0 T, T

W reakcji egzotermicznej pozadane produkty tworza sie z tym lepsza wydajnoscia,
im temperatura jest nizsza. Osiagniecie lub przekroczenie granicznej temperatury (7))

przesuwa rownowage w kierunku dominacji reakcji odwrotnej. W reakcji endotermicznej
pozadane produkty tworza sie z tym lepsza wydajnoscia, im temperatura jest wyzsza. Aby
zapewni¢ warunki w ktorych beda powstawac¢ pozadane produkty, trzeba przekroczyc¢
graniczna temperature (/' o)
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Stan rownowagi reakcji chemicznej opisuje stata rownowagi (K), ktora jest
powiazana z potencjalem termodynamicznym uktadu reakcyjnego zaleznoscia:

AG=-nR-T-InK
czyli InK =-AG/n'R-T
Obraz graficzny tej zaleznosci jest nastepujacy:

A
K

-
—

reakcja endotermiczna

T

>

Wzrost temperatury obniza wydajnosc¢ reakcji egzotermicznej
a podwyzsza wydajnosc¢ reakcji endotermicznej.
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Okresli¢ wplyw temperatury na wydajnosc reakcji
CO + H,0 = CO, + H, (efekt cieplny +41 kJ/mol)
1. Efekt cieplny reakcji Q = 41 kJ/mol
2. Zmiana entalpii reakcji: AH =-0 =-41 kJ/mol

3. Poniewaz ( >0 i AH < () reakcja jest egzotermiczna
4. Rysujemy funkcje AG = AH — T-AS wlasciwa dla reakcji egzotermicznej

AG4
b3 + a

0 =

b3

b3

5. Korzystajac z zaleznosci AG = - n*R-T-InK przedstawiamy funkcje zmiany
stalej rownowagi z temperatura:

k1
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Okresli¢c wplyw temperatury na wydajnosc reakcji

CO + H,0 = CO, + H, (efekt cieplny +41 kJ/mol)

Efekt cieplny rozpatrywanej reakcji jest wiekszy od zera () > () czyli jej zmiana
entalpii jest mniejsza od zera (1 // < /), co oznacza, ze jest to reakcja egzotermiczna.
Dla tej reakcji sprzyjajace warunki rownowagowe istnieja wtedy, gdy prowadzi sie ja
w nhiskich temperaturach, nie przekraczajac temperatury granicznej, powyzej ktorej
zaczyna dominowac¢ reakcja rozkiadu produktow. Z punktu widzenia wydajnosci
reakcji najkorzystniej jest prowadzi¢ ja w najnizszej mozliwej temperaturze, gdyz
stata rownowagi reakcji egzotermicznej (decydujaco wplywajaca na wydajnosc)

systematycznie maleje ze wzrostem temperatury.
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W procesach samorzutnych entropia wzrasta (15 > (), w stanie rownowagi osiaga
wartos¢ maksymalna. Jest to konsekwencja tzw. II zasady termodynamiki, ktorej
jedno ze sformulowan brzmi: W procesach przebiegajacych samorzutnie, w kierunku
osiggniecia przez ukfad rownowagi, rosnie nieuporzadkowanie ukifadu i maleje

zdolnos¢ ukfadu do wykonania pracy zewnetrznej. Z drugiej strony,

Zmiana

potencjalu termodynamicznego musi by¢ w kazdej chwili przebiegu reakcji mniejsza

od zera (A < ()), a w stanie rownowagi — gdy osiagnie wartos¢ 4G = (/) — reakcja
ustaje. Poniewaz zmiana entalpii i zmiana entropii moga miec¢ znaki "+" lub "-",
zmiana potencjatlu termodynamicznego musi mie¢ znak "-", a zaleznos¢ funkcyjna

wiaze A (; z temperatura, to istnieja cztery mozliwe przypadki:

Znak AH | Znak A4S | ZnakAG Mozliwos¢ przebiegu reakcji
- = - Mozliwa w dowolnej temperaturze
== - == Niemozliwa w jakiejkolwiek temperaturze
- - + Mozliwa w dostatecznie niskiej temperaturze
== == + Mozliwa w dostatecznie wysokiej temperaturze




~
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Wiazania chemiczne nigdy nie sg ,dzikie” — jest w nich petha symetria, a co najmniej
pelna logika w ich zmiennosci. Ogolnie mozna podzieli¢c je na wiazania

( ) i miedzyczasteczkowe (o nizszej energii).
Za obserwowana roznorodnosc zwiazkow chemicznych zdecydowanie odpowiedzialne
s te pierwsze wigzania.
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Typy wiazan chemicznych

Wigzania chemiczne

wewnatrzczgsteczkowe

'jonoweq

miedzyczgsteczkowe

) /
wodorowe

S —y

~ ™~ -~
\ —y
’metaliczne‘
8
~

~

S\

Van der Waalsa

koordynacyjne
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—

Metalicznosc¢ Promien atomowy
Metalicznos¢ E

Promien atomowy | T E EE

Masa atomowa
Ge Br
1,8 2,8
Tc Te
|1, 2 1,9 2,1

L
1,8

Sg | Bh | Hs | Mt

Elektroujemnosc

T ——

Elektroujemnosc Masa atomowa

Im wyrazniejsze cechy metaliczne (niska elektroujemnos¢) ma jeden z taczacych sie
pierwiastkow, a niemetaliczne (wysoka elektroujemnosc¢) drugi, tym wyrazniejsza
dominacja charakteru jonowego w laczacym je wigzaniu.



Wiazania

20

ITITA|IVA | VA VIA‘VIIA

Kowalencyjne,

atomy przyjmuja elektrony

0 IA | IIA G ITIIB | IVB-VIIIB

(An)

IIB

IITA

IVA

VA

VIA

Metaliczne

zwiazki jonowe

zwiazki kowalencyjne

atomy oddaja elektrony
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Charakterystyczna zmiennos¢ w skionnosci roznych pierwiastkow do tworzenia
wiazan jonowych, kowalencyjnych i metalicznych, ktoéra bardzo dobrze ukazala
analiza elektroujemnosci pierwiastkow ujetych w formie zmodyfikowanego ukiladu
okresowego Ackeroyda, w prostej formie graficznej podali niezaleznie od siebie Anton
Eduard van Arkel (1893-1976) w 1941 roku i J. A. A. Ketelaar w 1947 roku.

Trojkat van Arkela-Ketelaara, to forma Trojkat van Arkela
diagramu ktory obrazuje zwigzek pomiedzy
elektroujemnoscia dwoch atomow a typem wiazanie jonowe
wigzania chemicznego jakie powstaje miedzy (CsF)
nimi. 1-
BF; (CsS)
CF, (ZnTe)
)
E NF, (AIP)
2 OF, (SnPb)
>
F, (Sn)
WEYELITE (I2) (Te) (As) wiazanie
kowalencyjne metaliczne

(opublikowane po holendersku w 1941 roku)
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Roznica elektroujemnosci Typ wiazania
0 kowalencyjny
0<yp<2 kowalencyjny spolaryzowany
Tp > 2 jonowy

Roznica elektroujemnosci

kowalencyjne
dzielenie e-

k. spolaryzowane
czesciowy transfer e

jonowe
ransfer e-

> >

Przykiad - porownanie charakteru wiazan w CsCl, H,S i N,

Atom pierwszy (y,) | Atom drugi (%) Roznica elektroujemnosci Typ wiazania

Cs—0.7 Cl-3.0 3.0-0.7 =23 jonowe

kowalencyjne

H-21 S—2.5 25-21=04
spolaryzowane

N-3.0 N-3.0 3.0-3.0=0 kowalencyjne




Przejscie od dominacji wigzania jonowego w czasteczce, do dominacji wiazania
kowalencyjnego, jest ciagle i zalezy przede wszystkim od roznicy elektroujemnosci
miedzy laczacymi sie atomami.

~
LY o

e nhie ma zwiazkow o 100%
jonowym charakterze

e s zwiazki o 100%
kowalencyjnym charakterze
(np. N3, O,, Cl)

[
wn

wigzanie kowalencyjne

e
)
©
4
o)
c
o)
)
[
-
x S0
~
-
~
-
v
-
c
)
L¥]
o
-
a

10 20

Réznica elektroujemnosci
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Wiazanie jonowe wystepuje w takich zwiazkach chemicznych, ktére zbudowane
sq z atomow pierwiastkow o skrajnie roznej elektroujemnosci. Elektrony walencyjne
przekazywane sa calkowicie przez atom o nizszej elektroujemnosci, atomowi
o wyzszej elektroujemnosci. W efekcie powstaja przeciwnie naladowane jony —
kation i anion — wigzane sitami oddzialywan kulombowskich (A« + «B > A" + ¢B):
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Wzory zwiazkow jonowych najczesciej odpowiadaja stechiometrii AB (np. halogenki
litowcow, tlenki berylowcow). Zwiazki typu AB krystalizuja zazwyczaj w jednej
z trzech podstawowych struktur: ZnS (blenda cynkowa lub wurcyt), NaCl lub CsCl.

Struktura siarczku cynku:

®
) s s -
i S Zn2+ ol R Ve
PSS T
. ® i ® | b. s, ®
s N o |To |J. |
T | ogf-ot=
J) E-SEENy B o TR g W r
blenda cynkowa wurcyt
Struktura NacCl Struktura CsCI
2 D 2 & - °
o » o » ® » ._’:_i _______ .’I :
0Na+.,9.’9.’9 ' @ ' ' ® Cst
o Cl o . eCl
e e o
o > o > o ® ® - - - ——— - ®
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Zwiazki jonowe o budowie AB, krystalizuja zazwyczaj w jednej z dwoch
podstawowych struktur: CaF, (fluoryt) lub TiO, (rutyl). Zwiazki jonowe o budowie A,B
maja czesto strukture odwrotna niz fluoryt (tzw. struktura anty-fluorytu), w ktorej
kationy i aniony zamienione sg miejscami w stosunku do struktury fluorytu. Strukture
fluorytu maja niektore tlenki metali grup pobocznych (VO,, ThO,), a strukture anty-

fluorytu — tlenki litowcow. E A T
__________________ <4 R
N " A INNZ7 ¢ : e Ti4+
SRR YR o . . 1 ®ag |
| & €y B i | : | .
cve | ©° @7 @7 | . OO
e e Y .
FO . . % . Struktura TiO,
@ & O
| R L--o-- @
| ’,’/ ] I ,,”
R 'y
Struktura CaF, 0 _:_"‘__:_ﬁ,__::_:—; B
Wiele zwigzkow typu AB’2 nie ma wy_starczaj:i;c? jonowego AN, AN e Cd2+
charakteru, aby tworzyc przedstawione wyzej struktury. s
Takie zwiazki tworza tzw. struktury warstwowe o podobnym 2 I-
typie jak jodek kadmu: n, SiPa
e

Taka strukture ma wiekszos¢ wodorotlenkow o skladzie
Me(OH), oraz liczne halogenki i siarczki. Struktura CdI,
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Stabilnos¢ zwiazkow jonowych zalezy od dwéch czynnikow:
1. Powinowactwa elektronowego pierwiastka niemetalicznego

2. Energii jonizacji pierwiastka metalicznego

Powinowactwo elektronowe i energia jonizacji charakteryzuja atomy w stanie
gazowym. Nalezy wiec odpowiedziec¢ na pytanie: w jaki sposob wielkosci te zwigzane

sq ze stabilnoscia materii w stanie stalym (cykl Borna-Habera)?



AH . ©

\ e §

= AH. St AR Y Al AR AR
Li*(g) + F(g)

AHS$ =520K) AHS =-328 k)
Energia Powinowactwo
jonizacji elektronowe

AHS=-1017KJ

Li(g) + F(g) Energia sieciowa

AH] = 1552 k] AHS=753KJ
Sublimacja Dysocjacja

AH]

-594.1 kJ

uumll

LI(S) + —F—;(g

Clepio tworzenia

(1868-1934)
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Energia sieci jonowej Zwigzek Energia
sieciowa
Q+
E =k @; : ,f) [k3/mol]
9 MgF, 2957 Q= +2,-1

@, — tadunek kationu . .¢. o ¥
1_.'.‘ N [\ [e]0
Q@. — ladunek anionu '\w\/fy LiF
I

I — suma promieni jonowych He| 853

<rCl
(1888-1976)

n — wspolczynnik scisliwosci krysztalu (wykiadnik Borna) zalezny od
konfiguracji elektronowej jonow ([Ar] — 9, [Kr] — 10, [Xe] — 12).

A — stala Madelunga zalezna od sposobu ulozenia krysztatow (np. 1,64
dla ZnS oraz 4,17 dla Al,O5;)

(1881-1972)
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Wiazanie atomowe (kowalencyjne) tworzy sie pomiedzy dwoma atomami majacymi
niesparowane elektrony, poprzez przekazanie ich w réwnowaznej ilosci na utworzenie

wiazacych par elektronowych, z jednoczesnym ich uwspdélnieniem (A« + «B — A+« B).

gi#o o 8@328



W odroéznieniu od nieukierunkowanego wiazania jonowego (zobojetnienie czasteczki
poprzez kulombowskie oddzialywanie jonow o przeciwnym znaku), wiazanie
kowalencyjne taczy konkretne atomy, dlatego musi by¢ zlokalizowane scisle na osi
laczacej srodki tych atomow. Wymaga wiec ono specjalnego przygotowania orbitali
atomowych do utworzenia tego wigzania (hybrydyzacja orbitali atomowych).

energia

Tworzenie mieszanych orbitali elektronowych z pojedynczych
orbitali atomowych przez liniowa kombinacje odpowiednich
funkcji falowych y. Towarzyszy temu usrednienie poziomow
energetycznych i zmiana ksztaltu obszarow o duzym
prawdopodobienstwie znalezienia elektronu.



1 orbital s + 2 orbitale p
(hybrydyzacja sp?)

atom wegla w stanie podstawowym E 2p 2p
P 1 .
It 5
1 orbital s + 1 orbital p 1 orbital s + 3 orbitale p
(hybrydyzacja sp) (hybrydyzacja sp’)
E 2p 2p E 2p

10 ., 1t g

5 11 N T



tetraedr

hybrydyzacja sp
czagsteczki liniowe

H al| etylen
H H

H%H hybrydyzacja sp2
H SHl czasteczki pltaskie

benzen

tetraedr znieksztalcony




Nakladanie czolowe orbitali atomowych (wzdtuz prostej laczacej jadra) powoduje powstawanie orbitali
molekularnych typu ¢

Orbitale typu ¢ moga powstac z orbitali atomowych tego samego
typu (s - s; py - py;) lub réznego typu (s — p).

Orbital wiazacy o charakteryzuje sie zwiekszona gestoscia elektronow w przestrzeni miedzy jadrami.
Para elektronow zajmujaca ten orbital nosi nazwe wiazacej i tworzy trwale wiazanie. Orbital

antywiazacy ¢ * charakteryzuje sie mniejsza gestoscia elektronow w przestrzeni miedzy jadrami, co
powoduje, zZe jadra atomow odpychaja sie.

Nakladanie boczne orbitali atomowych powoduje powstawanie orbitali molekularnych typu 7.

Osie symetrii orbitali s prostopadie do prostej laczacej
jadra atomow.

Orbitale typu 7 moga powstawac z orbitali tego samego
typu (px— Px; P; — P;) lub réznego typu (p — d).




Laczenie atomow w czasteczki jest procesem egzoenergetycznym — ukiad dazy do
zminimalizowania energii.

Energia potencjalna

Odleglosc

Wzor Reakcja Zmiana energi, kJimol
czgsteczki produktu
:
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Wigzanie | Dlugosc (A) Wiazanie | Energia (kJ/mol) | Wiagzanie | Energia (kJ/mol)
Cc-C 1.54 H-H 436 N—N 160
c=c 134 C-H 413 N=0 631
C=C 1.20 N-H 393 N=N 941
C—N 1.43 P—H 297 N-O 201
C-C 347 N-P 297
= Sl c-0 358 0-H 464
G2 Ll C-N 305 0-S 265
c-o 1.43 c-cl 397 o-Cl 269
C=0 1.23 Cc=C 607 0-0 204
C=0 1.13 C=0 805 C-F 552
N-N 1.47 0=0 498 C-S 259
N=N 1.24 Podsumowanie wplywu krotnosci
N=N 1.10 wigzan kowalencyjnych na ich dlugosc¢ i energie:
N-O 1.36 Krotnos¢ wigzania pojedyncze podwdjne potrdojne
N=0 1.22 Ilos¢ elektronow 2 i | 6
0-0 1.48 Oznaczenie - = =
0=0 1.91 Rzad wiazania | p 3

Moc wiazania

Dlugosc wiazania
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Zwigzki jonowe Zwiazki kowalencyjne
krystaliczne ciata stale gazy, ciecze lub ciala stale
wysokie temperatury topnienia i wrzenia niskie temperatury topnienia i wrzenia
dobre przewodnictwo elektryczne w stanie niskie przewodnictwo elektryczne
stopionym

. rozpuszczalne w rozpuszczalnikach

rozpuszczalne w wodzie i rozpuszczalnikach niepolarnych, nierozpuszczalne

polarnych, nierozpuszczalne w rozpuszczalnikach w wodzie
niepolarnych
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Wiasciwosc NaCl CCl,
wigzania jonowe kowalencyjne
wyglad biale krysztaly | bezbarwna ciecz
temperatura topnienia (°C) 801 -23
molowe ciepto topnienia (kJ/mol) 30.2 2.5
temperatura wrzenia 1413 76.5
molowe ciepto parowania (kJ/mol) 600 30
gestosc (g/cm?3) 2.17 1.59
rozpuszczalnos¢ w wodzie wysoka bardzo niska
przewodnictwo elektrycznie
- w stanie statym stabe stabe
- w stanie stopionym duze stabe




gdzie y - elektroujemnos¢



Moment dipolowy zna-
leziony doswiadczalnie

Czasteczke w ktorej mozna wyrozni¢ biegun
dodatni i ujemny nazywamy dipolem. Miarag
przesuniecia tadunku jest moment dipolowy /..

Jednostkami sg C:m lub D (Debaj)
1D = 3.338103°Cm

RézZnica

Udzial elektro-
charakteru | ujemnosci
jonowego | fluorowca,

(%] XAy 1 Wo-
e-1-10°" [C-m]| ¢-1 [D] doru, xy

{loczyn tadunku
Dlugosé¢ | elementarnego i dlugosci
wigzania dipola
[pm]



Do pojawienia sie momentu dipolowego — odpowiadajacego za polarnosc czasteczki —
moze prowadzi¢ nie tylko utrata symetrii z powodu taczenia sie z kilkoma réznymi
atomami, ale takze z powodu specyficznego typu hybrydyzacji.




Wiazanie koordynacyjne jest szczegolnym przypadkiem wiazania typu
kowalencyjnego. Polega na utworzeniu wspdélnej pary elektronowej z elektronow
dostarczonych przez jeden z atomow (tzw. donor). Drugi z atomow wiazanych
w czgsteczke (tzw. akceptor), uzupetnia wlasna powloke walencyjna elektronami
donora. Warunkiem konieczhym do powstania wigzania koordynacyjnego jest
zderzenie drobiny posiadajacej wolha pare elektronowa z drobing majaca luke
elektronowa lub wolny orbital na walencyjnej powloce elektronowej.




Wzory Lewisa budowane sa z elementow strukturalnych opartych na symbolach
pierwiastkow i uproszczonym sposobie notacji elektronow za pomoca kropek

(niesparowanych lub wolnych par elektronowych) lub kresek (par elektronowych

wigzacych).

Element  Electron Configuration Lewis Symbol Element Electron Configuration Lewis Symbol

[He]2s! Li- [Ne]3s! Na-
[He]2s? ‘Be- [Ne]3s? ‘Mg
[He]25‘22pl -B- [Ne]3323pl Al
[He]2s%2p? -C i [Ne]3s23p? -Si-
[He]2s22p> SNE [Ne]3s23p> P
[I—Ie]25?‘2p4 : : [I\Ie]3523p4 =$=
[He]2522p5 . : [Ne]E}s23p5 Cl
[He]2s22p® :Ne: [Ne]3s23p°® :Ar
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Narysuj szkielet struktury pokazujacy, ktore atomy sa potaczone z ktérymi. Umiesc¢
atom najmniej elektroujemny w centrum struktury.

Policz catkowita liczbe elektronéw walencyjnych. Dla jonow ujemnych dodaj po
1 elektron na kazdy tadunek ujemny. Dla jonow dodatnich odejmij po 1 elektronie

na kazdy tadunek dodatni.
Uzupeinij elektrony do oktetu na wszystkich atomach z wyjatkiem wodoru.

Jesli struktura zawiera zbyt wiele elektronow utworz wigzania wielokrotne

z atomem centralnym.



krok 1 — N jest mniej elektroujemny niz F, ustaw N w centrum e # ﬁ

krok 2 — policz elektrony walencyjne N - i F- o

5+ (3x7)=

krok 3 — narysuj pojedyncze wigzania pomiedzy atomami N i F. Uzupelnij do oktetu

powloki walencyjne pozostatych atomow.

krok 4 — Sprawdz czy liczba elektronéw w strukturze jest rodwna sumie elektronow

walencyjnych

3 wigzania pojedyncze (3x2) + 10 par elektronowych (10x2) =



@8

krok 1 — C jest mniej elektroujemny niz O, ustaw C w centrum o

krok 2 — policz elektrony walencyjne C - 10 -

dobrze

tadunek jonu (-2) —
4+ (3x6)+2=

krok 3 i 4 — narysuj pojedyncze wiazania pomiedzy atomami Ci O.

Uzupeinij oktety elektronowe na atomach Ci O

oraz sprawdz liczbe e'.
3 wigzania pojedyncze (3x2) + 10 wolnych par (10x2) =

krok 5 — za duzo elektronow, utworz wiagzanie podwodjne i sprawdz ponownie liczbe e".

2 wigzania pojedyncze (2x2) = 4
1 wigzanie podwdjne (1x4) = 4
8 wolnych par (8x2) = 16
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Formalnym ladunkiem atomu jest réznica miedzy iloscia elektronéw walencyjnych
izolowanego atomu a iloscig elektronow przypisanych do danego atomu we wzorze

Lewisa.
ez I'CZba, liczba 1 catkowita liczba
formalny atomu elektronow , ,
== i = elektronow = — elektronow
we wzorze walencyjnych hiewiazacvch y) wiazacvch
Lewisa w wolhym atomie azacy azacy

Suma ladunkéw formalnych wszystkich atomow w czasteczce lub jonie musi by¢
rowna catkowitemu tadunkowi czasteczki lub jonu.

e Jezeli dla danego zwiazku mozna rozpisac kilka struktur Lewisa, to preferowana
jest ta o mniejszym tadunku formalnym.

o Jezeli dwie struktury Lewisa roznia sie lokalizacja ladunku formalnego, to
preferowana jest ta gdzie ladunek bardziej ujemny zlokalizowany jest na atomie
bardziej elektroujemnym.
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Mozliwe sa dwie struktury wyjsciowe
o tym samym wzorze sumarycznym H

-1 +1 C—4e
O—6e¢e

H ?e?e v 2H — 2x1 e

tadunek _ _ _ _
formalny =4-2-1/2x6=-1 2 WIa_zama_ POJedvnfze (2x2) = 4
naC 1 wigzanie podwojne (1x4) = 4
2 wolne pary (2x2) = 4

tadunek

formalny =6-2-7%x6= +1
naO
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0 0 - - -
y g C-4e 2 wigzania pojedyncze (2x2) = 4
C e (0] O-6¢ 1 wiagzanie podwodjne (1x4) = 4
e D SRR, 2 wolne pary (2x2) = 4

tadunek
formalny =4-0-7/2x8=0
na C druga struktura
bedzie preferowana
tadunek

formalny =6-4-7>2x4=0
naO
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Naleza do nich miedzy innymi atomy Be (np. BeH,, BeCl,); B i Al (np. BF5, AlCl;, BCl;,
zwiazki te sa tzw. kwasami Lewisa i bardzo chetnie petnia role biorcy pary elektronow
w zwigzkach koordynacyjnych), a takze niektore tlenki azotu.

N — 5e’ N — 5e’

O — 6e” N==— 2x0—12e" O—-N==
Czagsteczki z jednym niesparowanym elektronem o) o)
(rodniki) czesto staraja sie uzyskac¢ trwalsza
konfiguracje walencyjna w wyniku dimeryzacji. Y Y

2 NO, (g) 2 N,0, (9)



Wiazania
51

Najlepszym przyktadem sa tu zwiazki fosforu (P), siarki (S) i ksenonu (Xe):
e P — 8 lub 10 elektronow
¢S —8, 10 lub 12 elektronow

e Xe — 8, 10 lub 12 elektronow

[ Cl F F F
\/ 1/
Cl— P — )
| 7N
Cl =

C



Jesli dla danego zwiazku lub jonu mozna rozpisac wiecej niz jedna strukture Lewisa
o tym samym prawdopodobienstwie, wtedy wystepuje zjawisko rezonansu wigzan.

jony izoelektronowe




Elektrony walencyjne poruszaja sie
prawie swobodnie pomiedzy dodatnimi
jonami, ekranujac w ten sposoéb tadunek
dodatnich rdzeni jonowych. Wypadkowe
przyciaganie mlqdzy elektronaml I jonami
stanowi wiazai ataliczne. Im lepsze
ekranowanie, im wiecej elektronow, tym
lepiej — silniejsze wigzanie.

Elektrony walency)ne w sodzie

% -~ -
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e Wigzanie jest bezkierunkowe. Im wiecej elektronéw uczestniczy w tworzeniu

wiazania, tym lepiej.
e Duza gestos¢ upakowania.
e Wielokierunkowe oddzialywania prowadza do tworzenia struktur krystalicznych.
e Duze przewodnictwo elektryczne i cieplne.

e Latwo wytworzyc¢ dyslokacje co ma wplyw na wiasciwosci mechaniczne.



Temperatury wrzenia polaczen
pierwiastkow V, VI i VII grupy z wodorem

Hydrogen
bond

o

ol P
H
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e Jest to wiagzanie o niskiej energii, rownej najczesciej okoto 1/10 energii wiagzan

kowalencyjnych.

Wiazanie wodorowe Energia (kJ/mol)
O-H...O 12,5-33,4
O—H...N 16,7 — 29,3
N-H...O 12,5-16,7
N-H...N 54-20,9
F—H...F 20,9 - 33,4

e Moze wystepowac nie tylko miedzy czasteczkami ale takze w obrebie tej samej

czgsteczki — czesto wielokrotnie (nhp. biatka, DNA).
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Sity (wigzania) van der Waalsa sa wynikiem wzajemnego oddziatywania elektronow
I jader w czgsteczkach. Polegaja one na przyciaganiu sie szybkozmiennych albo
inaczej falujacych dipoli. W wyniku ruchu elektronow walencyjnych gestosc¢ tadunku
ujemnego na zewnetrznej powloce atomow ulega szybkim fluktuacjom wzbudzajac
podobna fluktuacje w powloce walencyjnej sasiednich atomow. Powstaja
szybkozmienne dipole, ktére wzajemnie przyciagaja sie zwiekszajac, w miare

zblizania sie, wzajemna polaryzacje elektronowa.

Za promien van der Waalsa uznaje sie minimalna odlegtos¢ na ktéra moga zblizyc¢ sie
atomy, bez wytworzenia wiazania chemicznego. Promien ten jest zazwyczaj 25% do

509%0 wiekszy od promienia kowalencyjnego.



Energie oddziatywania van der Waalsa
mozna przedstawi¢ rownaniem:

Odleglosci miedzyatomowe oddzialywan
van der Waalsa
Wiazanie | srednia (A) | minimalna (A)
C--C 32 30
C--0 2.8 2,7
Y 29 2.8
C--H 2.4 2,2
0--0 2.8 2,7
O--N 27 26 wiazanie dlugosé (A)
0--H 24 22 S=l 1,54
N--N 27 26 S 1,34
N--H 2.4 )
H--H 2,0 1,9 T
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