
To takie wzajemne oddziaływania, które powodują, Ŝe 
atomy są ze sobą związane trwale tzn. utrzymują się w 
określonych odległościach od siebie i tworzą układ, który 
ma nowe jakościowo właściwości w stosunku do swoich 
składników

WIĄZANIA CHEMICZNE



1915 - Walter Kossel wyjaśnia charakter wiązania 
jonowego

1916 – Gilbert Newton Lewis tłumaczy istotę
wiązania atomowego

ZałoŜyli, Ŝe wszystkie atomy dąŜą do osiągnięcia 
konfiguracji elektronowej gazu szlachetnego.

1919 – Irving Langmuir wyjaśnia wiązalność
pierwiastków za pomocą procesów zachodzących 
w powłokach elektronowych - elektronowa teoria 
walencyjności 



Wiązalność pierwiastków grup głównych zaleŜy od liczby 
elektronów znajdujących się na zewnętrznej powłoce 
elektronowej ich atomów. W przemianach zachodzących 
na powłokach elektronowych atomu podczas reakcji 
chemicznych uczestniczą tylko elektrony walencyjne.

W przypadku pierwiastków grup pobocznychelektronami 
walencyjnymi mogą być takŜe elektrony nie naleŜące do 
najwyŜszego poziomu energetycznego.

Wiązalność pierwiastków



Siły van der Waalsa– słabe, nietrwałe oddziaływania pomiędzy 
atomami sąsiadujących cząsteczek natury elektrostatycznej, a polegające 
na indukowaniu wzajemnych zmian rozmieszczenia ładunków w 
powłokach elektronowych.

Działają we wszystkich kierunkach i nie są skierowane na określonego 
„partnera”. Działają pomiędzy cząsteczkami róŜnych substancji (adhezja) 
lub tych samych substancji (kohezja).

ODDZIAŁYWANIA MI ĘDZYCZĄSTECZKOWE



Wiązania wodorowe– występują między cząsteczkami, w których wodór 
jest związany z atomami silnie elektroujemnymi (np. N, O, F) w danej 
cząsteczce, a ujemnie naładowanym lub spolaryzowanym atomem innej   

cząsteczki np. amoniak, woda, fluorowodór, a takŜe białka  i kwasy 
nukleinowe.
Trwałość wiązań wodorowych jest pośrednia pomiędzy trwałością wiązań
kowalencyjnych i van der Waalsa. Wiele reakcji biochemicznych 
zachodzi, przy małym nakładzie energii, na skutek pękania mostków 
wodorowych w makrocząsteczkach, podczas gdy wiązania kowalencyjne 
pozostają nietknięte. Tworzące się na nowo wiązania wodorowe prowadzą
do powstawania nowych substancji. 

ODDZIAŁYWANIA MI ĘDZYCZĄSTECZKOWE



Wiązanie jonowe– występuje pomiędzy jonami 
(róŜnych pierwiastków). Polega na przeniesieniu 
elektronów z atomu pierwiastka elektrododatniego na 
atomy pierwiastka elektroujemnego.

Pomiędzy przeciwnie naładowanymi jonami działają siły 
przyciągania elektrostatycznego. Jony rozmieszczają się
zatem w sieciach przestrzennych kryształów zwanych 
sieciami jonowymi. A wiązania występujące w sieciach 
jonowych to wiązania jonowe.

ODDZIAŁYWANIA WEWN ĄTRZCZĄSTECZKOWE



• atomami metali (pierwiastkami elektrododatnimi) oraz

• atomami niemetali (pierwiastkami elektroujemnymi

Atomy metali oddają elektrony atomom niemetali. Przejściu 
elektronów sprzyja:

• stosunkowo niska energia jonizacji atomów metali

• stosunkowo duŜe powinowactwo elektronowe atomów 
niemetali

Podczas przejścia elektronów:
• atomy metali ulegają utlenieniu a

• atomy niemetali redukcji

Powstające jony wykazują stosunkowo trwałą konfigurację
elektronową powłoki walencyjnej (oktet).

Wiązania jonowe powstają pomiędzy:



• Wiązanie jonowe jest charakterystyczne dla soli.
• Siły przyciągania działające we wszystkich   

kierunkach jednakowo stosunkowo mocno wiąŜą

jony w sieci – ciała stałe (temp pokojowa).
• Mają wysoką temp topnienia i wrzenia
• W roztworach zachodzi dysocjacja elektrolityczna  

(pod wpływem wody)
• Stopy oraz roztwory substancji jonowych przewodzą

prąd elektryczny, poniewaŜ jony mogą wtedy   
poruszać się swobodnie 

Właściwości



Wiązanie kowalencyjne(atomowe)– występuje pomiędzy 
pierwiastkami elektroujemnymi (niemetali) zarówno między 
tymi samymi atomami (niepolarne) jak i atomami o 
zbliŜonej zdolności do oddawania lub przyjmowania 
elektronów (polarne). Polega na uwspólnieniu elektronów 
łączących się atomów.

Atomy dąŜą do osiągnięcia oktetu. W przypadku wiązania 
kowalencyjnego osiągają to w wyniku wniesienia po jednym 
niesparowanym elektronie do wspólnej pary elektronowej 
naleŜącej do obydwu atomów.



• diementopodobne ciała stałe – sieć atomowa - diament

• substancje cząsteczkowe – H2, Cl2, H2O, HCl, NH3, CO2

oraz związki organiczne

Związki o czystym wiązaniu kowalencyjnym nie przewodzą prądu 
elektrycznego poniewaŜ ich cząsteczki nie mają ładunku 
elektrycznego.

Wiązania kowalencyjne są ukierunkowane – połoŜone wewnątrz 
cząsteczki pomiędzy dwoma określonymi atomami. Występuje 
oddziaływanie elektrostatyczne pomiędzy dodatnio naładowanymi 
jądrami atomowymi a ujemnym ładunkiem wiąŜącej pary 
elektronowej. 

Zanim dojdzie do reakcji chemicznej musi pęknąć jedno z 
wewnętrznych wiązań – stąd reakcje cząsteczkowe przebiegają
wolniej niŜ jonowe.

Powstają:



To wiązania przejściowe pomiędzy czystymi kowalencyjnymi a 
jonowymi.

Pomiędzy atomami róŜniącymi się elektroujemnością dochodzi 
do niesymetrycznego rozkładu ładunku wzdłuŜ wiązania 
atomowego. Atom pierwiastka bardziej elektroujemnego 
uzyskuje cząstkowy ładunek ujemny zaś atom pierwiastka 
mniej elektroujemnego – cząstkowy ładunek dodatni.

Atomy uczestniczące w wiązaniu mają ładunek ale brak im 
ruchliwości, mają juŜ tendencję do rozszczepienia na jony czyli 
dysocjacji elektrolitycznej.  

Wiązanie kowalencyjne spolaryzowane



• model odpychania się par elektronowych powłoki 
walencyjnej przyjmujący, Ŝe wszystkie pary elektronowe 
powłoki walencyjnej centralnego atomu cząsteczki znajdują
się w tym samym stanie energetycznym.

• modele kwantowe: teoria orbitali molekularnych 
postulująca, Ŝe wiązanie kowalencyjne powstaje w 
momencie zbliŜania się do siebie dwóch atomów, z których 
kaŜdy ma co najmniej jeden pojedynczo obsadzony orbital 
oraz teoria wiązań walencyjnych

Modele tłumaczące wiązania kowalencyjne:



Wiązanie metaliczne– powstaje pomiędzy dodatnio 
zjonizowanymi atomami metalu (brak ruchliwości) 
tworzącymi mniej lub bardziej gęsto upakowaną sieć
krystaliczną (dotyczy metali w stanie stałym). Pomiędzy 
rdzeniami atomów metali poruszają się elektrony walencyjne 
i to one są przyczyna przewodności elektrycznej metali.

Podatność metali na formowanie zaleŜy od typu sieci. 



Wiązanie koordynacyjne(kompleksowe) – powstaje gdy jedna lub 
kilka wspólnych par elektronów pochodzi od jednego atomu, a drugi 
atom daje tylko dla tych par niewypełnione orbitale (donor i akceptor). 
RóŜni się od wiązania kowalencyjnego sposobem powstania. Dzięki 
takiej strukturze wiązania mogą powstawać wieloatomowe jony o 
skomplikowanej budowie – kompleksowe.

W procesie powstawania związku kompleksowego atomy lub grupy 
atomów zwane ligandami, za pomocą oddziaływań elektrostatycznych 
lub wiązania koordynacyjnego związane zostają z atomem centralnym.

Atomami centralnymi mogą być: atomy niemetali lub atomy metali. 
WiąŜąca para elektronowa moŜe pochodzić od atomu centralnego gdy 
jest on niemetalem lub od liganda gdy jest on metalem.

ODDZIAŁYWANIA WEWN ĄTRZCZĄSTECZKOWE



Kompleksy występujące w przyrodzie:
• kompleks Ŝelazo-porfirynowy (Hb i Mb – Fe2+), 

• witamina B12 (Co), 

• ceruloplazmina (Cu), 

• enzymy wymagające obecności jonów  

• kwas etylenodiaminotetraoctowy – EDTA (Ca). 



Według rodzaju przenoszonych cząstek:
• reakcje redox (przeniesienie elektronów)

• reakcje kwasów i zasad (przeniesienie protonów)

• reakcje rozpadu przestrzennych sieci kryształów jonowych 

(przeniesienie jonów)

• reakcje kompleksowania (przeniesienie cząsteczek i jonów)

Reakcje organiczne:
• reakcje substytucji (wymiana atomów jednego pierwiastka na 

atomy innego pierwiastka)

• reakcje addycji (przyłączenie atomów, rozszczepienie wiązań

wielokrotnych

• reakcje eliminacji (odszczepienie atomów, tworzenie wiązań

wielokrotnych

Klasyfikacja reakcji chemicznych 



Ze względu na stan skupienia reagentów:
• reakcje gazowe

• reakcje w roztworach

• reakcje ciał stałych

• reakcje pomiędzy substancjami o róŜnych stanach skupienia

Ze względu na rodzaj reagujących cząstek:
• jonowe

• cząsteczkowe

• rodnikowe

Ze względu na rodzaj przemian energetycznych:
• reakcje termochemiczne (wymiana ciepła)

• reakcje fotochemiczne (emisja lub absorpcja światła)

• reakcje elektrochemiczne (oddanie lub przyjęcie energii elektr)

• reakcje trybochemiczne (praca mechaniczna a szybkość reakcji)



Obecnie:
To procesy, w których następuje wymiana 
elektronów między substancją utleniającą a 
redukującą, na skutek czego atomy pierwiastków 
biorących dział w reakcji zmieniają swój stopień
utlenienia

W przeszłości:
Utlenianie to łączenie się pierwiastka z tlenem

Redukcja to proces odbierania tlenu z tlenku

REAKCJE UTLENIANIA I REDUKCJI



UTLENIENIE polega na oddawaniu elektronów przez 
atomy lub grupy atomów (deelektronizacja)

UTLENIACZE to atomy, jony lub cząsteczki posiadające 
zdolność przyjmowania elektronów tzn odbierania ich od 
innych atomów powodując ich utlenienie, same przy tym 
ulegają redukcji (stopień utlenienia maleje podczas reakcji)

REDUKCJA polega na przyjmowaniu elektronów 
(elektronizacja)

REDUKTORY to atomy, jony lub cząsteczki mające 
zdolność oddawania elektronów atomom, jonom lub 
cząsteczkom powodując ich redukcję, same ulegają
utlenieniu (stopień utlenienia rośnie podczas reakcji)

Na poziomie materii:



UTLENIACZAMI mogą być substancje zawierające 
pierwiastki na moŜliwie najwyŜszych stopniach utlenienia

REDUKTORAMI mogą być substancje zawierające 
pierwiastki na moŜliwie najni Ŝszych stopniach utlenienia



Wraz ze wzrostem stopnia utlenienia pierwiastka 
wchodzącego w skład danego związku obserwujemy:

WZROST: właściwości utleniających

mocy kwasów tlenowych

tendencji do tworzenia anionów

SPADEK: właściwości redukujących

mocy wodorotlenków

tendencji do tworzenia kationów



Donor elektronów – cząstka oddająca elektrony

Akceptor elektronów – cząstka przyjmująca elektrony

Na poziomie atomów



Au +  nae- ←→←→←→←→ Ar

Bu +  nbe- ←→←→←→←→ Br

na (nb) – liczba elektronów koniecznych do redukcji 
substancji A (B)

POTENCJAŁ NORMALNY – to taki potencjał jaki 
posiada układ zawierający tyle samo formy utlenionej co 
zredukowanej względem elektrody wodorowej.

Układ mający wyŜszypotencjał normalny redox będzie 
utleniaczem, a niŜszy - reduktorem



To uszeregowane według wzrastającego potencjału redox 
przenośniki elektronów.

W efekcie przeniesienia elektronów na tlen powstaje woda. 
Energia uwalniana w tych procesach jest magazynowana we 
wiązaniach fosforanowych ATP.

Łańcuch oddechowy znajduje się w mitochondriach, 
cząsteczka tlenu ulega tu czteroelektronowej redukcji.

ŁAŃCUCH ODDECHOWY



1839 – Justus von Liebig sformułował definicję kwasu:

Kwasy to związki wodoru w których wodór moŜe być
zastąpiony metalami, przy czym tworzą się sole.

1884 – Svante Arrhenius – teoria dysocjacji elektrolitycznej

Kwasy to związki dysocjujące w roztworze wodnym na 
dodatnio naładowane jony wodoru H+ i ujemnie naładowane 
jony reszt kwasowych (tlenowe i beztlenowe).

Zasadyto związki dysocjujące w postaci stopionej oraz w 
roztworach wodnych na dodatnie jony metali i ujemne jony 
wodorotlenowe. (W alkoholach grupy OH nie są zdolne do 
dysocjacji – grupy hydroksylowe).

Soleto związki dysocjujące w stanie stopionym oraz w 
roztworach wodnych na dodatnio naładowane jony metali i 
ujemnie naładowane jony reszt kwasowych. 

Reakcje kwasów i zasad



• zobojętnianie

Zasada (wodorotlenek metalu) + kwas → sól + woda

Zobojętnienie polega na połączeniu w cząsteczki wody 
jonów wodorowych H+ lub jonów oksoniowych H3O+ oraz 
jonów wodorotlenowych OH-.

• zobojętnianie z udziałem bezwodnika

Tlenek metalu (bezwodnik zasadowy) + kwas → sól + woda

• tworzenie się soli z substancji elementarnych

Metal + niemetal → sól

Sposoby tworzenia się soli:



Obecnie:

Rozszczepienie wiązania atomowego przez cząsteczkę wody

Kwas + zasada hydroliza ←→ zobojętnienie sól  +  woda

Hydroliza zachodzi wtedy kiedy kwas albo zasada albo 
jedno i drugie są słabe

Miarą mocy kwasów i zasad jest stopień dysocjacji (wzrasta 
z rosnącym rozcieńczeniem i wzrastającą temperaturą).

Hydroliza soli



1923 – Johannes Brønsted odniósł pojęcia kwasu i zasady do 
procesów przenoszenia protonów i zdefiniował:

Kwasy jako donory protonów

Zasady jako akceptory protonów

Na poziomie atomów oznacza to, Ŝe:

• Kwasy to cząsteczki i jony oddające protony
• Zasady to cząsteczki i jony przyjmujące protony

Reakcje kwasów i zasad jako proces oddawania 
i przyjmowania protonów



Donor protonów  ←→←→←→←→ akceptor protonów + proton

Kwas      ←→ zasada   +   proton



Podczas rozpuszczaniasubstancji jonowych sieci jonowe ulegają

rozpadowi pod wpływem rozpuszczalnika. Obok wody mogą to być
równieŜ inne ciecze o cząsteczkach dipolowych.

Siły przyciągania elektrostatycznego między dodatnimi i ujemnymi 
jonami we wnętrzu kryształu jonowego są wysycone. Na powierzchni 
cząsteczki wody stroną ujemną przyłączają się do kationów, dodatnią
zaś do anionów usytuowanych na powierzchni kryształu sukcesywnie 
wnikając i powodując rozpuszczanie kryształu.

Hydratacja – otoczenie otoczką hydratacyjną jonów 

Solwatacja – pojęcie ogólne, nie określa rodzaju rozpuszczalnika

Reakcje rozpuszczania i strącania -
rozpad i budowa przestrzennych sieci kryształów jonowych



Reakcje strącaniazachodzą, kiedy do nasyconego roztworu substancji 
jonowej doda się kolejną porcję jonów, tworzących trudno 
rozpuszczalną substancję jonową z którymś rodzajem jonów zawartych 
w roztworze. Substancja taka strąca się z roztworu tworząc osad 
opadający szybko lub powoli na dno naczynia.

Iloczyn rozpuszczalności (KS) jest iloczynem stęŜeń jonów (kationów i 
anionów) elektrolitu w nasyconym roztworze wodnym. Wzrasta ze 
wzrostem temperatury.

JeŜeli ten iloczyn zostanie przekroczony to nadmiar elektrolitu strąca się
w postaci osadu.



Jon kompleksowy tworzenie kompleksu   ←←←← →dysocjacja kompleksujon metalu + ligandy

• Kompleksy trwałe

• Kompleksy nietrwałe

Kompleksy występujące w przyrodzie:
• kompleks Ŝelazo-porfirynowy (Hb i Mb – Fe2+), 

• witamina B12 (Co), 

• ceruloplazmina (Cu), 

• enzymy wymagające obecności jonów  

• kwas etylenodiaminotetraoctowy – EDTA (Ca). 

Reakcje kompleksowania


