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Хімічний зв’язок  

 - це результат взаємодії двох або більше 
атомів, що приводить до утворення 
хімічно стійкої багатоатомної системи 
(молекула, кристал, комплекс) 



2. Квантово-механічні уявлення 
про утворення хімічного зв'язку  

 Залежність сил 

взаємодії атомів (а) і 

енергії системи (б) від 

відстані між ядрами в 

молекулі Н2 

 І – сили притяжіння; 

 ІІ- сили відштовхування; 

 ІІІ – результуюча 

 IV – мінімальна енергія; 

 V – енергія систем з 
паралельними спінами 



 Рушійною силою 
утворення зв’язку є 
прагнення ізольованих 
атомів до виграшу в 
енергії.  

 При утворенні 
молекули із 
ізольованих атомів 
збільшення сил 
притяжіння 
супроводжується 
виділенням енергії, 
внаслідок чого 
загальна енергія 
системи 
зменшується 



3. Типи хімічного зв'язку  
 Ковалентний зв'язок, 

при якому спільна електронна 
хмарина розташовується між 
ядрами взаємодіючих атомів; 

 Йонний зв'язок , при 
якому спільна електронна 
хмарина настільки сильно 
зміщено в бік одного з атомів, 
що практично належить 
тільки йому; 

 Металічний зв'язок , при 
якому спільна багато 
електронна хмарина 
належить одночасно всім 
атомам, що віддають  для 
його утворення по одному або 
по  декілька електронів 



4. Ковалентний зв'язок 

 Ковалентний зв'язок – це зв’язок за 
рахунок утворення спільних 
електронних пар  взаємодіючих атомів. 



Метод Валентних зв'язків (ВЗ).  
 Кожна пара атомів утримується разом за рахунок 

спільних електронних пар. Електронні орбіталі 
атомів, що утворюють зв’язок перекриваються 

 В утворенні зв'язків беруть участь тільки зовнішні 
орбіталі атомів - валентні.  

 Зв'язок утворюється за участю двох електронів з 
антипаралельними спінами (Н:Н) або Н–Н; 

 зв’язок двохцентровий (два ядра), двохелектрон-
ний; 

 При перекриванні атомних орбіталей між ядрами 
утворюється зона підвищеної електронної густини, 
що зближує атоми і приводить до зменшення 
загальної  енергії системи. 

 



 Ковалентність 

 Ковалентність (спінвалентність) – це кількість 
ковалентних зв'язків, яка визначається числом 
неспарених електронів як в основному так і в 
збудженому стані 



Способи утворення ковалентних 
зв'язків  

 1. Обмінний 
механізм, при 
якому атоми 
надають на 
утворення хімічного 
зв'язку  
одноелектронні 
хмари, що 
перекриваються  



Способи утворення ковалентних 
зв'язків 

 2. Донорно-
акцепторний 
механізм, при 
якому один атом 
надає неподілену 
електронну пару, а 
інший – вільну 
(вакантну) орбіталь  



Спосіб перекривання електронних 
орбіталей 

 Сігма-зв'язок ()  здійснюються при 
перекриванні хмар уздовж вісі зв’язку 
(умовної лінії між ядрами атомів)  

 



Спосіб перекривання електронних 
орбіталей 

 Пі-зв'язок () виникає при перекриванні 
електронних хмар з обох боків від вісі зв’язку  
(бічне перекривання).  -зв'язок менш міцний, 
ніж  -зв'язок.  

 

 



5. Гібридизація атомних орбіталей 
 Гібридизація – це процес вирівнювання 

валентних атомних орбіталей за формою й 
енергією, внаслідок чого виникає така ж кількість 
рівноцінних орбіталей, що забезпечує утворення 
більш міцних зв'язків.  
 

 



Гібридизація атомних орбіталей 
 У гібридизації можуть брати участь будь-які орбіталі 

зовнішнього рівня – одноелекронні, двохелектронні, 
порожні. 

 Гібридних орбіталей утвориться стільки ж, скільки атомних 
орбіталей бере участь у процесі гібридизації. 

 Гібридні орбіталі мають форму несиметричної гантелі. 

 Гібридні орбіталі розташовуються в просторі симетрично, 
відштовхуючи на максимальні і, як правило, рівні кути.  
 



 

Типи гібридизації 

 Тип гібридизації визначається типом і кількістю  
вихідних орбіталей; він обумовлює розмір валентного 
кута, а також просторову конфігурацію молекули. 

 sp2-Гибридизація.  

  



Типи гібридизації 

 sp3-Гібридизація.  

 

 

 

 

 

 sp-Гібридизація.  



Вплив неподілених електронних пар на 
конфігурацію молекул  



Приклади молекул з гібридними 
орбіталями 



6. Характеристики зв'язку 

 Міра міцності зв'язку – енергія   хімічного 

зв'язку – кількість  енергії, що виділяється при 

утворенні моля зв'язків з нейтральних не 

збуджених газоподібних атомів. ( Е0
Н–Н = 435 

кДж/моль ) 

 Довжина хімічного зв'язку – це  відстань між 

ядрами атомів у молекулі. Вона завжди менше, 

ніж сума радіусів взаємодіючих атомів.  

 Насиченість – це здатність атома 
взаємодіяти тільки з визначеним числом 
атомів інших елементів. 

 



Властивості зв'язку  

 Напрямленість 
ковалентного 
зв’язку – це таке 
розміщення 
електронної густини 
між атомами, яке 
забезпечує 
максимальне 
перекривання 
електронних 
орбіталей  



Кратність – це кількість спільних електронних 
пар, що утворюють зв’язок між атомами. 

Зв’язок між двома атомами за допомогою однієї 
спільної електронної пари називається 

одинарним, двох електронних  пар – подвійним, 
трьох електронних пар – потрійним . У випадку 

кратних зв'язків – один з них , інші . 



Полярність зв'язку  
 

 зв'язок утворений атомами 
одного елемента називається 
неполярним чи 
гомеополярним:  H – H,  F – F,  
N  N 

 Полярним, або 
гетерополярним, називається 
зв’язок, при якому спільна 
електронна  хмара 
несиметрична і зміщена до 
одного з атомів. 
Характеризується дипольним 
моментом:  = е  l   

 



Електронегативність 



7. Іонний зв'язок 
 Іонний зв’язок – зв’язок, 

утворений силами 
електростатичного притяжіння між 
позитивно і негативно зарядженими 

йонами  

 До йонних відносяться сполуки 
що складаються: 

 - з простих йонів: NaI, NaBr  

 - сполуки, в яких йонний 
зв’язок здійснюється між 
складними йонами: SO4

2-, 
CO3

2–  NO3
–   



Властивості йонного зв’язку  
 Ненапрямленість – це властивість іонного 

зв’язку, зумовлена здатністю  кожного йона 
притягувати до себе йони протилежного знака у 
будь-якому напрямку.  

 Ненасиченість – це властивість йонного зв’язку, 
яка виявляється у здатності йона приєднувати 
будь-яку кількість йонів протилежного знака. 

 Поляризованість – це здатність йона до 
поляризації, тобто здатність деформувати свою 
електронну оболонку під дією зовнішнього 
силового поля  

 Поляризувальна здатність йонів – це їх 
здатність чинити деформуючу дію на інші йони. 



8. Металічний зв’язок  

 Металічним називається 
зв’язок, що існує в металах 
та їх сплавах між позитивно 
зарядженими йонами та 
валентними електронами, які 
є спільними для всіх йонів і 
вільно пересуваються по 
кристалу. 

 електронний газ – 
сукупність рухливих 
електронів, не зв’язаних 
безпосередньо з певним 
ядром  



  



Властивості металічного 
зв’язку 

 Ненапрямленність 

 ненасиченність; 

  багатоцентровість – 
в  утворенні зв‘язку 
беруть участь всі 
позитивно заряджені 
йони, які містяться в 
кристалі; 

  багатоелектронність  



Водневий зв’язок  

 Водневий зв’язок – це 
електростатична взаємодія 
між протонізованим атомом 
Гідрогену однієї молекули і 
атомом більш 
електронегативного 
елемента, що має 
частковий від’ємний 
ефективний заряд  і 
входить до складу іншої 
молекули 

 

 



Водневий зв’язок  

 

 



Вплив водневих зв'язків на 
властивості сполук 





Метод молекулярних орбіталей 

 Молекулярні орбіталі – результат комбінації 
орбіталей атомів, що утворюють молекулу.  

 Число молекулярних орбіталей = числу 
вихідних атомних орбіталей 

 Із двох атомних орбіталей утворюються дві 
молекулярні (МО) різні за характеристиками:  
зв’язувальна і  розпушуюча. 

   Зв’язувальна МО – енергетично більш 
вигідна і приводить до зміцнення зв'язку.  

 Розпушуюча МО – концентрується за ядрами 
і приводить до послаблення зв'язку.  



Молекулярні орбіталі молекули 
водню Н2 та Ве2 

 Молекула Н2 має певний виграш в енергії і тому існує. 
В молекулі Ве2 два електрони розміщені на  розпуш  
орбіталі – що є не вигідним і така молекула існувати 
не може  



Молекулярні орбіталі молекули 
кисню О2 


