
 
MO 2     VAZBA 

 
 

1) Charakteristika chemické vazby. 
2) Vznik , druhy a znázornění chemických vazeb. 
3) Vaznost. 
4) Polarita chemické vazby. 
5) Prostorové uspořádání atomů ve víceatomových molekulách.  
6) Mezimolekulové interakce. 

 
 
 

V A Z B A 
 

vazba 
 

- vazebný elektronový pár 
- spojení atomů v molekuly nebo krystalové struktury 

§ ve formě volných atomů v přírodě jen vzácné plyny 
§ atomy ostatních prvků se slučují v molekuly (mají nestabilní uspořádání) 

 
- tvořena společným sdílením valenčních elektronů (elektrony s nejvyšší energií, většinou pouze v poslední vrstvě) 

vazebnými partnery  
 

molekuly 

- stálá seskupení atomů, které jsou spojeny chemickými vazbami 
- molekula je natolik pevné uspořádání, že může vystupovat jako samostatná částice 
- vazby v molekulách je možné přerušit pouze chemickou reakcí 

 

§ jednoduché molekuly se skládají z malého počtu atomů, jsou to většina látek 
 

     homonukleární (stejnojaderné) – H2, N2, Cl2 

     heteronukleární ( různojaderné) – H2O, NH3, HCl 

§ makromolekuly mají obrovské molekuly, které se skládají ze 100, 1 000 až desetitisíců atomů,  
     řadíme sem přírodní látky jako polysacharidy, bílkoviny, nukleové kyseliny, PE, PP, PS 

 krystalové struktury 

- mají velký a proměnlivý počet částic 
- krystaly, které obsahují atomy,   které se vážou kovalentní vazbou (diamant), se označují atomové  

      které obsahují ionty, které se vážou iontovou vazbou (NaCl), se označují iontové 

      které obsahují ionty kovů, které se váží kovovou vazbou (Cu, Fe), se označují kovové 

 
 
v a z e b n á    energie - energie chemické vazby  
 

§ energie, jež se uvolní při vzniku vazby  
§ kJ/mol 
§ čím více E se uvolní, tím je vazba stabilnější 

 
 

d i s o c i a č n í   energie  
 

§ energie, jež se spotřebuje na  rozštěpení vazby 
§ hodnota je stejná jako hodnota vazebné energie s opačným znaménkem  

 
 

!!!ke vzniku a štěpení vazeb dochází při chemických reakcích!!! 
 



 
 
 
 
délka chemické vazby 
 

- značí se l 
- vzdálenost středů jader atomů vázaných v molekule  
- čím je délka menší, tím je vazba pevnější 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

porovnání délky a pevnosti jednoduché vazby a vazeb násobných: 
 

vazba: C-C délka vazby: 154 nm disociační energie: 347 kJ/mol 

vazba: C=C délka vazby: 134 nm disociační energie: 598 kJ/mol 

vazba: C≡C délka vazby: 120 nm disociační energie: 820 kJ/mol 

 
pevnost vazby  
 

- značně roste s narůstajícím vazebným řádem (násobností vazby) 
 
 
podmínky vzniku 
 

- atomy se k sobě musí přiblížit tak, aby se překryly valenční orbitaly 
- valenční elektrony musí být uspořádány tak, aby z nich mohly vzniknout vazebné el. páry 

 
elektronový vzorec 

 

- vyjadřuje rozmístění a počet všech valenčních elektronů 
 
 
 
 
 
znázornění vazby 
 

a) překrývající se valenční orbitaly (překryv orbitalů: p-p, p-s = σ vazba; p-p = π vazba) 
 



 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

b) spojnice rámečků - H2, O2, N2, CH4  – píše se σ a π 
 
 
  

 
 
 

 
 

 
 
 

 
 
 
 

c) valenční (vazebná) čárka H· + ·H → H-H 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

d) strukturní elektronový vzorec 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
CV:  Cl2         H2           O2           H2O           NH3          C2H2           C2H6 
 
 
 
 
 
typy chemických vazeb 
 

kovalentní 
(iontová) 
koordinačně kovalentní 



 
kovová 

 
slabé vazebné interakce 
 

vodíkové můstky 
Van der Waalsovy síly 
 
 

KOVALENTNÍ VAZBA 
 
 
podmínky vzniku 
 

§ překrytí valenčních atomových orbitalů (AO) → molekulový orbital MO 
§ sdílení vazebného elektronového páru 
§ elektrony v překrytých orbitalech musí mít opačný spin, aby vytvořily vazebný elektronový pár 
§ ne každý překryv vede ke vzniku ch. vazby!!! 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
molekulový orbital 
 

- vzniká překryvem AO po přiblížení atomů prvků 
- typy σ a π – obsazením těchto orbitalů vznikají vazby σ a π 

vazba π 
 
 
 

vaznost 
 

- počet kovalentních vazeb, které daný atom vytváří (určete vaznost atomu C v základním a excitovaném stavu$) se 
sousedními atomy 

 
 
 
 
 
CV:   vodík   – jednovazný  př. sloučeniny: 

 uhlík   – čtyřvazný  př.: 
 dusík   – trojvazný  př.: 
 kyslík   – dvojvazný  př.: 
 halogeny – jednovazné  př.: 

 
 
CV:  Určete vaznost prvků v těchto částicích:  
 

HCN  Cl2  NH4
+   I-  O2 

  



 
 
oktetové pravidlo 
 

- atomy vytváří tolik vazeb, aby sdílením elektronů dosáhli elektronové konfigurace vzácného plynu (VIII.A skupina) 
- (vznik iontů iontových vazeb) 

§ zapište zkr. elektronovou konfiguraci:   Na+ 
Cl- 

 
druhy kovalentních vazeb 
 
vazba σ 
 

- max. pravděpodobnost výskytu vazebných elektronů (= elektronová hustota) je 
na spojnici jader vázaných atomů 

- jednoduchá vazba 
- překryv orbitalů s-s, s-p, p-p  

 
 
vazba π 
 

- max. pravděpodobnost výskytu vazebných elektronů je mimo spojnici jader vázaných atomů – NAD a POD + PŘED  a ZA 
spojnicí jader 

- vzniká až po vzniku σ vazeb 
- účastní se násobných vazeb (dvojné, trojné v molekulách nenasycených uhlovodíků) 
- p-p 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

násobné (kovalentní) vazby 
 

jednoduchá vazba 
 

- na vzniku se podílí 1 val.e- vazebného partnera 
- delší než vazby násobné 
- vazba σ  
- př.: molekula H2:  

el. konfigurace: 
 
strukturní el. vzorec: 



 
 
grafické znázornění vazby: 

 
 
 
 
 
dvojná vazba  
 

- každý z atomů poskytuje do vazby 2 valenční elektrony  
- 1 σ, 1 π – vazba σ vzniká první  
- př.: molekula O2:    

 
el. konfigurace: 
 
strukturní el. vzorec: 
 
grafické znázornění vazeb: 

 
 
 
 
trojná vazba 
 

- každý z atomů poskytuje do vazby 3 valenční elektrony  
- 1 σ, 2 π  
- nejvyšší elektronová hustota elektronů  π vazeb je nad, pod, před, za spojnicí jader 
- př.: molekula N2: 

 
el. konfigurace: 
 
strukturní el. vzorec: 
 
grafické znázornění vazeb: 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

elektronegativita 
 

- schopnost atomu prvku přitahovat si elektrony vazebného elektronového páru  
 

- v periodě hodnota zleva doprava roste 
- ve skupině hodnota klesá se vzrůstajícím Z 

 

- nejvyšší hodnotu X má F (fluor) 
- nejnižší hodnotu mají alkalické kovy (Cs) 

 

- hodnoty v PSP se mohou lišit, neboť existuje několik způsobů, jak hodnotu X určit 
- nejpoužívanější L. Pauling 

 

- opakem elektropozitivita (vysoká hodnota: alkalické kovy) 
 



 
 
polarita (kovalentní) vazby 
 

- vzniká u vazby, kde se vazební partneři liší svou elektronegativitou 
- určuje se z rozdílu elektronegativit 

 
 

nepolární vazba  (vazba kovalentní) 
 

- ΔX < 0,4  
- F2, H2, SiH4 

 
polární vazba  (vazba kovalentní) 
 

- 1,7 >ΔX > 0,4   
- vznik částečných (parciálních) nábojů δ+ a δ- 
- na molekule vzniká elektrický dipól – 2 póly  
- HCl, H2O, NH3, CF4, PCl3 

 
CV: Zapište elektronový vzorec a vyznačte parciální kladné a parciální záporné náboje v těchto molekulách:  
 

a) voda  b) amoniak  c) CO2  d) chlormethan 
 
 
extrémně polární  - iontová vazba 
 

- vzniká mezi atomy, které se výrazně liší elektronegativitou 
- ΔX > 1,7 
- nedochází ke sdílení VEP!!! 
- elektronegativnější partner si vtáhl val.e svého partnera do své valenční vrstvy‚ stal 

se tedy aniontem (má elektronový oktet) 
- vznik iontů, mezi kterými působí elektrostatické síly 
- čistě iontová vazba neexistuje (xčistě kovalentí vazba existuje – mezi atomy téhož 

prvku) 
- BaCl2, KBr, NaCl  

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
CV: Určete typ vazby a počet a druh vazeb (ρ, π):  
 

N2                      CO2 (pol.)                       C2H2 (pol.)               NH4
+ (pol.)                H2O             C2H4 

 



 
 

 
CV: Rozdělte následující molekuly sloučenin do 3 skupin podle typu vazby: N2, NaCl, NH3, PCl3, KBr, BaCl2, SiH4, F2, HCl. 
 
 

KOORDINAČNĚ-KOVALENTNÍ VAZBA 
 

- vzniká pouze u některých částic (amonný kation, oxoniový kation, sloučeniny d-prvků (komplexní sloučeniny) 
- zvláštní druh vazby kovalentní - liší se od kovalentní POUZE způsobem vzniku, neliší se svými vlastnostmi od vazby 

kovalentní 
 

- celý el. pár poskytuje pouze 1 z vazebných partnerů 
- vzniká překrytím val. orbitalu, který obsahuje elektronový pár s prázdným (vakantním) orbitalem 

 
donor = dárce 
 

- poskytuje volný elektronový pár (amoniak, voda) 
 
akceptor = příjemce 
 

- poskytuje volný (vakantní) valenční orbital 
 
 
 
 
 

 
př.:        př.:     
 
|NH3 + H+ → NH4

+      H-O-H + H+ → H3O+ 

 

NH3 + HCl → NH4
+ + Cl-  

 
 
 
 
 
 
 

 
 
 

 
 
 

KOVOVÁ VAZBA 
 

kovová vazba – podílí se na ní val. e- z neúplně obsazeného d-orbitalu PŘEVÁŽNĚ D-PRVKŮ 
        

- atomy pravidelně a těsně u sebe uspořádané v krystalové mřížce kovu 
- valenční orbitaly se překrývají [ vznikají energetické pásy, v nichž se volně pohybují delokalizované elektrony  

 
- vysoké hodnoty hustoty, teploty tání, varu 
- kovy jsou elektricky i tepelně vodivé 
- kujné, tažné 

 
- !!! výjimka Zn, Cd, Hg – mají plně obsazené orbitaly – konf. (n-1)d10 → málo se podílejí na kovové vazbě!!!!! 
- !!! Hg – nízká teplota tání → -38,9°C !!! 
 



 
- čím více elektronů atom kovu do kovové vazby poskytuje, tím je kov tvrdší a elektrická vodivost menší 

 
 

 
MEZIMOLEKULOVÉ SÍLY – SLABÉ VAZEBNÉ INTERAKCE 

 
- interakce – vzájemné působení mezi molekulami 

 
vodíkové můstky (vazby):   
 

- 10x – 50x slabší než chem. vazba – silnější než v.d.W.s.v.i. 
- vzniká mezi molekulami, ve kterých je vodík, jež se váže na silně elektronegativní prvek (F, O, N) a volným elektronovým 

párem (F, O, N) 
- zvyšuje se teplota varu a tání 

 
 
  
 
 
 
 
 
CV: zakreslete vodíkové můstky mezi dvěma molekulami vody: 
 

- vodíkové můstky se mohou vyskytovat i v rámci jedné molekuly 
- např. bílkoviny ve svých řetězcích obsahují skupiny –NH– (vodík s kladným parc. nábojem) a –CO– (volné el. 

páry) 
- mezi těmito skupinami se tvoří vodíkové můstky, které dávají řetězci tvar a zajišťují správnou funkci bílkoviny 

CV: Vyberte látky, mezi jejichž molekulami mohou existovat vodíkové můstky: a)  HCOOH b) CH4 c) HF d) C2H5OH e) 
CH3-O-CH3 
 
Van der Waalsovy síly   
 

- působí mezi všemi částicemi 
- skládají se ze sil coulombických, indukčních a disperzních 

 
druhy:  

1. coulombické síly 
  - působí mezi molekulami s permanentními dipóly (tj. molekuly s polární vazbou),  např. HCl 
  - molekuly se orientují opačnými póly k sobě 

 

2. indukční síly 
- molekula s permanentním dipólem působí na nepolární molekulu a vyvolá u ní  deformaci elektronového obalu (kladný dipól k sobě přitahuje elektrony, 

záporný je  odpuzuje) 
  - u původně nepolární molekuly se objevuje indukovaný dipól  

 

3. Londonovy disperzní síly 
  - elektronový obal každé molekuly (každého atomu) osciluje (kmitá) 
  - vlivem těchto oscilací není rozložení el. hustoty úplně rovnoměrné ani u nepolárních částic 
  - když se k sobě dvě částice s takto oscilujícími el. obaly přiblíží, začnou oscilovat synchronizovaně 
  - v částicích vznikají krátkodobé kladné a záporné póly, které se přitahují 

  - působí jimi na sebe molekuly všech látek 

 
- asi 100x – 1 000x slabší, než chemická vazba 

 
- interakce mezi dipóly  - silnější (permanentní – trvalá (HCl – polární))  
  - slabší (okamžité (dočasné)  (N2 – nepolární)) 
 
- molekuly, kde působí tyto síly jsou většinou plyny 
- čím vyšší molekulová hmotnost, tím vyšší bod varu 
- vrstevnatá struktura grafitu [ viz obr. (tuha se otírá při rušení v.d.W.s.v.i.) 

 
 
         dipólový moment - vyjadřuje polaritu molekul 



 
 

- vektorová veličina (orientace od mínus k plus) 
- 2 dipólové momenty se navzájem ruší 

 
dvouatomové molekuly 
 

- AA nepolární 
- AB polární 

 
tříatomové molekuly 
 

- AB2 polární 
 
 

 
 
vliv vazby na vlastnosti látek 
 

- kovalentní nepolární vazba 
 

§ I2, Cl2, H2 
§ látky nerozpustné ve vodě 
§ rozpustné v nepolárních rozpouštědlech (benzín, benzen, toluen, CS2) 
§ nevedou el. proud 

 
- kovalentní polární 

 
§ H2O, NH3, HF 
§ rozpustné ve vodě a jiných. pol. rozpouštědlech 
§ nerozpustné v nepolárních rozpouštědlech 
§ vedou el. proud 

 
- kovalentní iontová vazba 

 
§ rozpouští se v polárních rozpouštědlech (ve vodě) 
§ nerozpouští se v nepolárních rozpouštědlech (v benzínu, toluenu) 
§ v tavenině či roztoku vedou el. proud 

 
 

- kovová vazba 
 

§ Fe, Cr 
§ vedou el. proud a teplo 
§ kujné, tažné 

 
 

TEORIE HYBRIDIZACE 
 

- při vzniku chem. vazeb se původní AO energeticky sjednotí – vzniká nový hybridizovaný orbital 
- dle této teorie se dá určit, jaký prostorový tvar  bude mít molekula dané sloučeniny 
- do hybridizace se počítají pouze σ, nikoli vazby  π  
 
 
typy hybridizace 
 
j e d n o d u ch é 
 



 
sp 
 
- lineární tvar molekuly 
- α = 180°   α = vazebný úhel v molekule 
- př.: CO2    

 
 

sp2 
 

- rovnostranný trojúhelník 
- α = 120°  
- př.: SO3 
 
 
sp3 
 
- tetraedr – pravidelný čtyřstěn 
- α = 109°28´  
- př.: CH4, uhlovodíky nasycené 

 
 

- př.: H2O – nepravidelný tetraedr (α = 104°56´), neekvivalentní  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

- př.: NH3 – nepravidelný tetraedr, neekvivalentní  
 
 
 
 
 
 
 
 

 
 
s l o ž e n é  

 
sp3d 
 

- trigonální bipyramida 
- α1 = 120°, α2 = 90° 
- př.: PF5 

 
 
 



 
sp3d2 
 

- oktaedr – tetragonální bipyramida 
- α = 90° 
- př.: SiF6, SF6  

 
 
ekvivalentní 
 

- na vazbách se podílejí nepárové elektrony 
 
neekvivalentní 
 

- po vytvoření všech chemických vazeb zbývají v hybridních orbitalech volné elektronové páry (vazebné úhly se mírně  
liší od úhlů při odpovídajícím ekvivalentním typu hybridizace) 

 
 
CV: určete typ hybridizace a velikost vazebných úhlů 

 
 

                                 

 

 

 

 

                           

  



 
Řešte:    a) el. konf. základního stavu centrálního atomu b) el. k. excitovaného stavu CA c) strukturní el. vzorec 
 
CV: Odvoďte pomocí teorie hybridizace prostorový tvar následujících molekul a velikost vazebných úhlů :  
    
 H2S      HCN      CO2 
 
 
 
 
 
 
 
CH4      NH3      H2O 
 
 
 
 
 
 
 
NH4

+      SnS2      AlCl3 
 
 
 
 
 
 
 
PCl5      SO2      SF6 
 
 
 
 
 
 
BH3      BeCl2      BF3  
 
 
 
 
 
 
 
ethan      ethen      ethyn 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
benzen      cyklohexan     propyn   
  
 
 


