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Orbitalni interakce

3 Orbitalni interakce

Tato kapitola je vénovana zakladam popisu elektronové stuktury
molekul v rameci kvalitativni teorie molekulovych orbitalt. V tvodu se
zameérime na pojem orbital (jednoelektronovd vinové funkce). Ctenar
si pfitom muze zvolit jednu ze dvou Grovni vykladu:

- Odstavec 3.1 shrnuje pfevazné stfedoskolské znalosti, nutné pro
pochopeni dalsiho textu na jeho zakladni trovni.

- Pro ¢tenare, kterého kromé chemickych aplikaci zajima i fyzikalni
podstata vlnové funkce, je veden vyklad v dodatku 5.1, Nejdfive jsou
strué¢né formulovany postulaty kvantové mechaniky a s jejich pomoci
se potom zavadi popis elektronového obalu atoma a molekul.

3.1 Vinova funkce

Podle kvantové mechaniky je stav elektronu v atomu nebo molekule
vdaném case uréen vinovou funkei W. To znamena, e veskerou informaci

o elektronu je tieba hledat ve vlnové funkci elektronu. W je (obecné
komplexni) funkei tif souiadnic v prostoru.

VInova funkce elektronu v atomu se nazyva atomovy orbital (A0), vinova
funkce elektronu v molekule se nazyva molekulovy orbital (MO). Kazdy
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Orbitalni interakce

atomovy orbilal je popsan ctvefici kvantovych cisel. Molekulové orbitaly se
pozdé&ji naucime popisovat podle jejich symetrie.

V atomech a molekulach se vétSinou vyskytuje vice elektront, které
vzdjemné interaguji. Popis elektronového obalu pomoci nékolika vzijemné
nezavislych (jednoelektronovych) vinovych funkci tuto skutecnost nevystihuje
a je nutné piiblizny. Nicméné se Casto pouziva ataké v tomto textu z n&j
budeme vychazet.

Vlnovou funkci popisujici stav elektronu lze stanovit feSenim tzv.
Schrodingerovy rovnice, ve které vystupuje potencialové pole piisobici
na elektron (elektrické pole tvoiené naboji jadra a naboji vSech ostatnich
elektront).

Mnohem podstatnéjsi nez zpusob stanoveni vlnové funkce je pro nas jeji
interpretace. Samotna vinova funkce piimy fyzikalni vyznam nema - neda se
pozorovat ani méiit. Naproti tomu Ctverec absolutni hodnoty vinové funkce
uréuje hustotu pravdépodobnosti vyskytu elektronu. (O elektronu nelze fici, Ze
se v n€jakém misté v prostoru jist¢ nachazi. Fyzikalné nepiesné iedeno:
elektron je v prostoru "rozmazan".)

Je-li napriklad v jednom bod¢ hodnota vinové funkce ¥ rovna &islu 0.1 a v
Jjimém bod¢ Cislu -0.2, je pravdépodobnost nalezeni elektronu ve velmi malé
Casti prostoru v okoli prvniho bodu &tyfikrat mensi nez pravdépodobnost jeho
nalezeni ve stejném objemu umisténém v okoli druhého bodu.

Tuto tzv. Bornovu pravdépodobnostni interpretaci vinové funkce si
ilustrujeme na piiklad€ orbitalu /s atomu vodiku. Hodnota této vInové funkce
zavisi pouze na vzdalenosti od jadra. Na obrazku 3.1 je ukazana tato zavislost,
stinovani vyjadiuje elektronovou hustotu v zavislosti na vzdalenosti od jadra.
Elektronova hustota smérem od jadra (exponencialng) klesa.

Dilezitou charakteristikou vlnové funkce je jeji znaménko v riznych
Castech prostoru. Pro orbital /s je toto znaménko v celém prostoru stejné,
pro orbitaly 2p je v jednom poloprostoru kladné a ve druhém zaporné. Pro
dalsi orbitaly je situace zndaornéna na obrazku 5.1 v dodatku 5.1.

Mezi atomovymi a molekulovymi orbitaly je jeden podstatny rozdil, ktery
dal vzniknout samostatné teorii molekulovych orbitalii. Na obrazku 5.1 je
vidét, Ze v atomovych orbitalech je elektronova hustota soustiedéna vizdy
v okoli (jednoho) jadra. Molekuly maji vice jader a molekulovy orbital maze
nabyvat vyznaénych hodnot v okoli n&kolika, &asto vSech jader molekuly.
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Orbitalni interakce

Proto fikame, Ze MO jsou vicecenterni nebo delokalizované a e popis pomoci
molekulovych orbitald je popis delokalizovany.

Pro kazdy atom a kazdou molekulu existuje nekoneén& mnoho pripustnych
vlnovych funkei (tj. téch vinovych funkci, které mohou popisovat stav
elektronu). V konkrétnim piipadg je v molekule n&kolik elektronti. O vinovych
funkcich, které popisuji stavy t&chto elektroni, fikame, e jsou obsazené.
O zbylych orbitalech fikame, Ze jsou neobsazené. Jeden atomovy nebo
molekulovy orbital mize popisovat stav nejvyse dvou elektrond s opaénymi
spiny (tedy miiZe byt obsazen nejvyse dvéma elektrony s opacnymi spiny, tzv.
Pauliho princip).

Podle vystavbového principu je v zdkladnim stavu atomu nebo molekuly
(tj. ve stavu s minimalni celkovou energii) obsazen piislusny pocet
energeticky nejnize lezicich orbitald. Toto pravidlo nemusi urdovat obsazeni
orbitalii jednoznaéné v piipad®, ze nékolika (#) orbitalim piislusi stejna
hodnota energie (fikame, Ze tato hodnota energie je n-ndsobné degenerovand).
Podle tzv. Hundova pravidla je pak energeticky nejvyhodn&jsi obsazent, pii
némz je maximdlni podet orbitalil piisluSejicich nejvyssi energetické hlading
obsazen pouze jednim elektronem, piidemz vSechny elektrony maji stejny spin.

3.2  Vinové funkce molekul jako lineirni kombinace atomovych
orbitali

3.2.1 Aproximace LCAO

Reseni Schrédingerovy rovnice pro molekulové orbitaly je mnohem
sloZitgjsi nez v piipadé atomovych orbitalii. Velmi &asto se proto pouzivé tzv.
aproximace LCAO (Linear Combination of Atomic Orbitals: linearni
kombinace atomovych orbitali).

Zakladni myslenku aproximace demonstrujeme na popisu stavu elektronu
viontu H,". Predpokladejme nejprve, Ze vzdalenost H-H je hodn& velka.
Nachazi-li se elektron v t&sné blizkosti jednoho z jader, pocituje potencial
druhého jadra jen velmi malo (potencial je nepiimo Gmémy vzdalenosti od
jadra). V blizkosti prvniho jadra se tedy potencialni energie elektronu blizi
potencidlni energii elektronu v izolovaném atomu vodiku. Re3eni
Schrddingerovy rovnice v této &asti prostoru bude proto velmi blizké orbitalu
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Orbitalni interakce

Is,. (1s, zde znadi orbital /s prvniho z atomd vodiku, / s, bude znacit orbital /s
druhého atomu vodiku.) Stav elektronu v blizkosti druhého Jadra bude velmi
dobfe popsan orbitalem Is,, piislugnym tomuto jadru. Uprostred mezi jadry
bude elektron pocitovat od obou jader stejny potencial, na stavu elektronu se
budou podilet oba orbitaly /s, Is, stenou mérou. Déa se tedy usoudit, Ze
kaZdé TeSeni ¥ miizeme psat ve tvaru linearni kombinace orbitaldy /s 15 28

Y=cils)+calsy .

Na zacatku této uvahy jsme piedpokladali, 7e vzdalenost atomi je hodné
velkd. Ve skuteGnosti aproximace LCAQ uzivame i v piipadé¢, kdy tomu tak
neni - pii obvyklych délkich vazeb v molekule. Je tieba piiznat, Ze metoda
LCAO je pak pouze piiblizna.

Pouziti aproximace LCAO mlzeme zdOvodnit i takto: Pfi zvétSovani
meziatomovych vzdalenosti v molekule az k disociaci musi kazdy molekulovy
orbital spojité prejit v atomovy orbital nékterého z atom popf. v linearni
kombinaci nékolika atomovych orbitalCi na identickych atomech. Obrazek 3.2
ukazuje, ze molekulové orbitaly konstruované aproximaci LCAO tuto
vlastnost maji. Vidime, zZe jiz pro r,, ,=3A jsou izoplochy vinové funkce zrakem
nerozlisitelné od izoploch dvou izolovanych orbitalti 7s.

Ze vsech (nekone¢né mnoha) atomovych orbitalii je v chemii pozornost
vénovana zejména valenénim orbitalim. Podobné je tomu v piipadé
molekulovych orbitali. Budeme je hledat ve tvaru

v =cix1+cax2 +... +cuxn, ()

kde x,,%,,---»X, jsou valencni atomové orbitaly jednotlivych atomii molekuly
a €},Cy,...,C, koeficienty. V tom spociva metoda LCAO pro slozitéjsi molekuly.
Stanoveni koeficientd umoZituje tzv. variacni metoda, ktera je zékladem
vetsiny kvantovéchemickych vypodti.

Tyto vypocty Ize rozdélit do dvou skupin - na vypocty ab initio ("od podatku",
"z prvnich princip(") a semiempirické vypocty. Ab initio vypoéty vychazeji z
Uplné Schrédingerovy rovnice a (jak napovida nazev) jediny vstupni Gdaj
predstavuji protonova &isla atomd. Semiempirické vypoéty se od ab initio
vypoctl lisi tim, Zze poéitaji se zjednodusenym potencialovym polem a do
vypoctu vstupuji experimentalni data (napr. ionizaéni potencialy atom).
Klasickym pfikladem je Hiickelova metoda MO pro konjugované uhlovodiky.

13
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Orbitalni interakce

Obrézek 3.2 MO molekuly H,v z4vislosti na délce vazby

Zndzornény jsou Fezy izoploch VF o hodnotdch
(smérem od vnéjSich kontur k vmitinim):
0.15, 0.20, 0.25, 0.30, 0.35.

S rostouci vzdalenosti jader se izoplochy VF
bliZ{ izoploch4m dvojice separovanych Is orbitalit

L =07A
(skutetn4 délka vazby)

ey =1.0A

a=LSA

rea=2.0A

Fezy izoploch orbitalu 1s atomu vodiku
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Orbitalni interakce

Jejim rozsifenim, pouZitelnym pro organické i anorganické molekuly, je tzv.
metoda EHT (Extended Hiickel Theory), v ramci které byly (neni-li uvedeno
jinak) provedeny vypocty, jejichz vysledky jsou prezentovany v této praci
v této praci.

Pro kvalitativni i kvantitativni diskuzi velikosti koeficientli v sou&tu
(*) je podstatny pojem prekryv orbitald, kterému je vénovan nasledujici
odstavec.

3.2.2 Prekryv orbitalt

Pro dvojici orbitali X, » X, Je piekryvovy integral S,, (zkracen& prekryv)
definovan takto:

LS'”_V :j X;XVdV .
9]

Zde y,* znadi tzv. funkci komplexné sdruzenou k Junkei . V kvantové
chemii se vétsinou daii zvolit funkce redlné. Nebudeme proto dale symbol
pro komplexné sdruzenou funkci pouiivat. Pismeno V' pod symbolem integralu
znaci integraci pies cely prostor. Piekryvovy integral miize nabyvat hodnot od
-1do 1.

Definice piekryvového integralu je pomérn& néaroéni na pochopeni. Jeji
vyznam proto ilustrujeme na obrazku 3.3. Piedstavme si, e na ose x
soufadného systému je umisténa dvojice atomii vodiku. Na obrazku jsou
znazornény zavislosti orbitali /s t&chto atomt (X1,X,) na x-ové souiadnici
a také graf soucinu y,.x,. Obsah vybarvené plochy pod grafem funkce Yoo JE
Ciselné€ roven integralu z funkce X1-X, V mezich od -0 do o a je Umérny tedy
piekryvovému integralu. (Obréazek slouzi pro ilustraci pojmu. Abychom dostali
hodnotu §,,, museli bychom souéin integrovat jesté ve zbyvajicich dvou
smérech.)

Vidime, Ze funkce ., nabyva hodnot podstatng odlisnych od nuly pouze
v oblasti, ve které se od nuly podstatng 1i§i ob& funkce XX, VSimnéme si, ze
soucin klesa k nule rychleji neZ jednotlivé funkce.

15
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Obrizek 3.3 Prekryv dvou atomovych Is orbitalii

V obrézku jsou modfe znizorn&ny z4vislosti s orbitalii ();,.,) na jedné
z prostorovych soufadnic, zelen€ je zndzormén graf soudinu y,.),.
Funkce 9,.),nabyva hodnot podstatn® vét¥ich neZ nula pouze v oblasti,
ve které se od nuly podstatn& 1i¥i ob& funkce y,, ..

Obsah vybarvené plochy pod grafem funkce 9.y, je Eiseln& roven
integralu z této funkce v mezich od - oo do +oo.

Obréizek 3.4 Obrizek 3.5 |
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Kdybychom podobny obrazek nakreslili napiiklad pro dvojnasobnou
vzdalenost jader atomii vodiku, byla by také maxima funkci y,,x, od sebe
dvojnasobné  vzdalena. V kazdém bod€ osy x by byla alespoii jedna
z funkénich hodnot y,,x, blizkd nule, tedy i hodnota funkce X1-X, by byla
témet nulova pro vSechna x. Graf funkce y,.x, by témé&r splyval s osou x a
obsah vysrafované plochy by byl velmi maly.

Kdyby naopak byla jadra (a tim i maxima funkei y,,%,) hodn& blizko, byly
by pro relativné velké rozmezi x obé hodnoty y,,x, podstatné vétsi nez nula a
hodnota prekryvového integralu by byla velka.

Prekryvovy integrdl dvou orbitalii 1s atomii vodiku tedy klesa s rostouci
vzdalenosti atomi (tato zavislost je schematicky znazornéna na obrazku 3.4).
Da se fici, Ze je mirou prekryvu orbitalii v bézném slova smyslu.

Obecné je zavislost piekryvového integralu na vzdalenosti interagujicich
orbitalii slozit€jsi. Pro interakci orbitalu /s a orbitalu 2p situaci (opét
schematicky) znazorfiuje obrazek 3.5. Barva izoplochy vyjadiuje znaménko

vlnové funkce.

Vidime, Ze pii velké blizkosti jader atomt se hodnota piekryvu blizi k nule.
S rostouci vzdalenosti velikost piekryvu nejprve vzriista a potom opét klesa.
To souvisi s tim, Ze orbital typu p md v jedné casti prostoru kladné znaménko
a ve druhé casti prostoru znaménko zdporné, zatimco orbital typu s md
v celém prostoru stejné znaménko. (Toto piesn& plati pouze pro orbitaly /s,
2p. Orbitaly typu s a p piislusejici vy$§§im kvantovym &islim maji také radidini
uzlové plochy - viz obrazek 5.1 v dodatku 5.1. Radidlni uzlové plochy a
zménu znaménka VF na téchto plochach v diskuzi vazebnych poméri
zanedbavame).

Soucin funkei s a p je tedy v jedné Sasti prostoru kladny a ve druhé zaporny
a tyto dva piispévky do piekryvového integralu se od sebe odegéitaji - proto je
jeho vysledna hodnota pro malé vzdalenosti blizka nule. S rostouci vzdalenosti
Jader atomii klesa piekryv orbitalu s s pravym lalokem orbitalu p (ktery ma
opacné znaménko) a roste piekryv s levym lalokem (ktery ma souhlasné
znamenko). Po dosaZzeni maxima piekryvového integralu klesa i piekryv se
souhlasnou ¢asti orbitalu p a piekryvovy integral se opét blizi k nule.

Z obrazku 3.5 je také vidét, Ze prekryv orbitald s a p na jednom atomu je
nulovy. Poznamenejme, Ze nulovy piekryv ma kazd4 dvojice riiznych orbitalt
na jednom atomu nebo na jedné molekule. Rikidme, Ze atomové (resp.
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molekuloveé) orbitaly jsou ortogondini. Naopak, piekryvovy integral S, dvou
identickych orbitali na jednom atomu nebo molekule je vzdy roven jedné.

Obrazek 3.6 znazortiuje n&kolik dvojic piekryvajicich se orbitali.
Pii usporadéani orbitali jako v piipadech (a)-(d) iikame, Ze jde o o-pFekryv,
pii uspofadani jako v piipadech (e)-(g) tikame, Ze jde o m-pFekryv,
pfi uspoiadani jako v piipadech (h),(i) o &-pFekryv. Ve viech znazornénych
piipadech je hodnota piekryvového integralu kladna. Pro vsechny typy
piekryvu bychom také mohli vzdy u jednoho z interagujicich orbitalti zm&nit
znamenko a hodnota vSech prekryvovych integrali by potom byla zaporna.

Pro kvalitativni posouzeni velikosti piekryvového integralu uzivame téchto
ti1 pravidel:

> o-prekryv je obvykle vétsi neZ n-piekryv a ten je zase vétsi ne’
o-prekryv, t.j. pfi dané vzdalenosti jader je piekryvovy integral nejvétsi
v piipadech (a)-(d), mensi v piipadech (e)-(g) a nejmensi v piipadech
(h), (D).

> o-prekryv dvojice p orbitalii je vétsi nez o-piekryv jednoho s a
jednoho p orbitalu a tento je zase vétSi neZ o-prekryv dvojice s
orbitalii. Jinak feceno: pii dané vzdalenosti jader piekryvovy integral
vzristd od pt. (a) k pi. (¢) na obrazku 3.6.

> Od jisté vzdalenosti pocinaje klesd prekryvovy integral s rostouci
vzdalenosti orbitali k nule.

Na zavér si vSimnéme nékolika graf, které znazortiuji uhlovou zavislost
piekryvu orbitalii (viz obrazek 3.7). Prib&h viech &tyt funkci je kvalitativng
pochopitelny. Zaméfme se na piipad (a), na thlovou zavislost piekryvu
orbitaldl s a p, . Maximalni hodnoty orbitalu p, jsou soustiedény kolem osy z.
V pripadg, Ze také jadro atomu orbitalu s leZi na ose z, je piekryv maximalni.
Pii zvétSovani Ghlu 9 od nuly do n/2 piekryv orbitalii postupng klesa az k nule.
Pii ahlu /2 se totiz piekryv orbitalu s s kladnou &asti orbitalu p rovna (az na
znaménko) piekryvu orbitalu s se zdpornou &asti orbitalu p, takze oba
piispEvky do piekryvového integralu se pravé vykompenzuji.
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3.3 Interakce dvou orbitalti :

Koncept orbitalni interakce si priblizZime na jednoduchém prikladé
molekuly vodiku.

3.3.1 Molekula H, - degenerovan4 interakce

Orbitaly ¥ molekuly vodiku hledame ve tvaru linearni kombinace orbitalt |
Is atomil vodiku (zkracené fikame : "v bdzi dvou orbitalt /s vodiku"): i

Y=c|ls;+crls . o
P11 variaénim vypoctu vychazime z pozadavku, aby energie vysledné vinové

funkce ¥ byla minimalni. Odtud vyplyva soustava dvou rovnic pro tii
neznamé - dva koeficienty (c,, ¢,) a hodnotu energie (e):

c1 (o—e) +ca(Ap-eS;p)=0

c1(App—eSp) +ca (ep—e) =0,

kde e, je energie orbitalu /s atomu vodiku (-73,6 eV)
e  je hledana energie molekulového orbitalu P,
4,, je tzv. interakcni integrdl orbitalii Is, Is,
a S, jepiekryvovy integral orbitaldi /s, /s, .

)

Interakéni integral
je definovan pro dvojici atomovych orbital(i X, X, takto:

N\
A“\) :J— XH*HXVdV
)

N
Zde H je hamiltonién systému. Pochopeni tohoto definiéniho vztahu je
mozné pfi znalosti zaklad( kvantové mechaniky, s nimiz se &tenai mize
seznamit v dodatku 5.1. Zde se zaméfime spise na interpretaci pojmu.
Interakéni integral vyjadfuje, jak se lisi energie hypotetické soustavy orbital( |
XX, Které jsou od sebe nekoneéné vzdaleny, od energie dvojice orbital( !
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v dané molekule.

Mezi hodnotou interakéniho a pfekryvového integralu existuje primy vztah:
Au\/ oC _Suv .

K tomu, aby mél interakéni integral nezanedbatelnou hodnotu, je tedy nutné,
aby prisluéné orbitaly mély dostateény prekryv. Z tohoto vztahu také vyplyva,
ze pozitivni prekryv (tj. pfekryv orbitald, orientovanych k sobé stejnymi
znamenky) zpusobuje stabilizujici interakci a negativni prekryv (pfi orientaci s |
opacnymi znaménky) zplisobuje destabilizujici interakci.

Postup pfi feSeni soustavy rovnic
Obé rovnice soustavy maji nulovy absolutni élen (jde o tzv. soustavu
homogennich rovnic). Dvojice ¢,= 0 , ¢,= 0 je vzdy jejim feSenim. Takové
reseni nas ale nezajima, protoze vinova funkce

Y=0 1s; +0. 1sp =0

neni fyzikainé pfijatelnd - ji popsany elektron by mél nulovou
pravdépodobnost vyskytu kdekoli v prostoru. Nenulové feéeni ma soustava
homogennich rovnic pouze tehdy, kdyz je determinant sestaveny
z koeficientd rovnic roven nule (k definici determinantu viz napf.®). V nasem
pfipadé dostaneme:

2 v \2
(co—e)"—(Ap—eS12)" =0,
To je kvadratickd rovnice pro neznamou e. Rovnici upravime vyuzitim

znameho vzorce a’ - b?=(a + b)(a - b):

(co—e+Ap—eSp)eg—e—Ap+eSp)=0,
Prvni nebo druha zavorka tedy musi byt rovna nule.

Dostavame tato feSeni soustavy:

eotA 2 en = L’()—__A]2'

€1="g, > 2= 18 -

Vysledné energetické hladiny ziskame po dosazeni za e » Ap a Sy,
do téchto vzorcii. Zname jiz mozné hodnoty energie. Po dosazeni jedné kazdé
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z nich do soustavy rovnic muzeme nalézt prislusné koeficienty. Uzitim
normovaci podminky (dodatek 5.1)

pro e=e, dostavame:

1

J 2+2S1 2

Cl=Cy) =
a pro e=e, dostavame:

1

J2-251,

V prvnim pfipadé jsou oba koeficienty stejné a vysledny orbital znacime o,
ve druhém piipadé se lisi pouze znaménkem, orbital oznacime o,. (VInové
funkce jsou oznafeny na zakladé jejich symetrie, coz bude podrobné
vysvétleno v ¢asti 3.4 a v dodatku 5.4).

c1=—C2=

Vychozi 1 vysledné energetické hladiny znazornime v tzv. interakénim
diagramu (obrazek 3.8). Na okrajich diagramu jsou vyznadeny energetické
hladiny vychozich AO Is,,1s,; uprostied energetické hladiny vyslednych MO
0,,0,. SouCasné je u kazdé z eneréetick}’/ch hladin znazornéna izoplocha

absolutni hodnoty pfislusné vlnové funkce o hodnoté¢ 0.06 (tzv.
3D-reprezentace orbitali).

Na obrazku 3.9 jsou znazornény ftezy izoplochami atomovych a
molekulovych orbitali o zvolenych hodnotach rovinou, obsahujici obé&
atomova jadra (tzv. 2D-reprezentace).

To, Ze jsme v bazi dvou atomovych orbitali nalezli dva molekulové
orbitaly, neni nahoda. Soustavy # tovnic, které pii variaénim vypoctu
dostavame, maji vzdy prav€ n normovanych ieSeni. Tzn. interakci »
atomovych orbitali vznika vzdy » molekulovych orbitali.

Z interakéniho diagramu miizeme vycist to, Ze orbital o, je vzhledem k
orbitalu /s energeticky stabilizovan. Pokud ma dvojice jader spole¢ny jeden
nebo dva elektrony, a to v orbitalu o,, jde o stabilni konfiguraci a miZzeme
mluvit 0 vazbé mezi atomy. Orbital o, se proto nazyva vazebny.

Orbital o, je vzhledem k orbitalu /s energeticky destabilizovan, piitom
destabilizace o, je vétsi neZ stabilizace o,. Dvojice jader se dvéma elektrony
vtomto orbitalu nemtize tvofit stabilni soustavu, nebot’ je v tomto piipadé
energeticky vyhodny rozpad molekuly na dva izolované atomy. Orbital o, se
nazyva antivazebny.
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Obrazek 3.8 Interakéni diagram molekuly H,
a MO ve 3D-reprezentaci

Energie (¢V)
i
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Obrézek 3.9 MO molekuly H, jako line4rni kombinace
orbitalii 7s atomi H ve 2D-reprezentaci

Zndzornény jsou Fezy izoploch VF o hodnotdch:
0.15 0.20 0.25 0.30a0.35
rovinou, v niz lez{ obé atomovd jddra |
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Energeticka stabilizace (resp. destabilizace) molekulovych orbitald vici
atomovym orbitalim je vzdy tim vétsi, ¢im v&tsi je hodnota S,,.

Vsimnéme si blize rozdilu mezi vazebnym a antivazebnym orbitalem.
Vazebny orbital vznika pozitivnim prekryvem (tj. piekryvem orbitald se
stejnymi znaménky). Elektronovd hustota v prostoru mezi jadry tim vzrisid.
Antivazebny orbital vznika negativnim prekryvem (pfekryvem orbitalt s
opacnymi znaménky). Elektronovd hustota v prostoru mezi jddry klesd.
Rovina ktera prochazi stiedem spojnice jader a je na tuto spojnici kolma se
nazyva uzlovd rovina orbitalu. V jednom z poloprostorfi uréenych touto
rovinou je hodnota vinové funkce kladna a ve druhé zaporna. V uzlové roviné
Jje hodnota vinové funkce nulovd.

Koeficienty ¢,, ¢, v pfipadé molekuly H, mizeme urcit i bez pouziti variacni
metody: Je-li

\P:Cllsl +colsy B

pak pro hustotu pravdépodobnosti vyskytu elektronu plati:

2
Y2 = Is7 +c¢a 15‘% +2cicplsylsy . (%)

Obé atomova jadra jsou v molekule H, rovnocenna, pravdépodobnost
nalezeni elektronu v blizkosti jednoho jadra musi byt tedy stejna jako
v ekvivalentnim bodé u druhého jadra. Odsud a z rovnice (*) plyne:

2 _ .2
CI_CZ'

Tato rovnice ma 2 feSeni:c,=c, ,c,=-c, .
Ziskavame tedy MO
¥ =ca(ls) + 1sy) , Yy =cp(ls;—1s3) .

UzZitim normovaci podminky vypoéitame hodnoty koeficientt c,acy

1 cp==

J2250 228

Cq==

Znaménka koeficientli jsou libovolna, nebot pfimy fyzikalni vyznam ma
pouze |¥|>. Obvykle se v obou pfipadech voli znaménko "+". Vidime, ze
jsme touto Uvahou ziskali stejné hodnoty koeficient(i jako pfi variaénim
vypodtu.
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3.3.2 Vliv poctu elektronii p¥i orbitalni interakci

Pokud nyni do vyslednych MO molekuly H, rozmistime elektrony (podle
Pauliho principu a vystavbového principu), budeme moci odhadnout velikost
celkové interakéni energie AF interakce orbitalii Is,, Is,.

Pro kazdy obsazeny molekulovy orbital miizeme vypoditat, jak se energie
elektronového paru (popf. jediného elektronu) v tomto MO lii od energie paru
(elektronu) v atomovych orbitalech, jejich interakci MO vznikl. Tento rozdil
nazveme interakcni energie pripadajici na molekulovy orbital,

Interakei nékolika (v nafem pifpadé dvou) AO vznik4, jak vime, pfislusny
pocet (v nasem piipadé dva) MO. Energie piislusné orbitalni interakce
(=rozdil uhrnné energie elektrontt ve vyslednych MO a v puvodnich AO,
které se interakce udastnily) je piiblizn& rovna soudtu interakénich energii
piipadajicich na jednotlivé MO .

Budeme se zabyvat tim, jaki je celkova energic orbitalni interakce
v piipad€, Ze se interakce dvou atomovych 7s orbitald vodiku G&astni Zadny,
Jjeden, dva, tii nebo &tyfi elektrony.

Degenerovanou interakci dvou atomovych orbitald  vznika jeden
stabilizovany a jeden destabilizovany MO. Tato stabilizace (resp.
destabilizace) se projevuje az v okamziku, kdy se orbitdini interakce vicasini
elekirony. Energie piislusejici molekulovému orbitalu se toti realizuje jako
energie elektronu v tomto orbitalu. Pouze v piipadg, kdy se interakce ucastni
elektrony, ~ miZzeme porovnavat jejich energii ve vychozich a vyslednych
orbitalech. V opacném pripadé je celkovd energie orbitdini interakce nulovd.

Jeden elektron v molekuldrnim iontu H," se v zakladnim stavu (o jinych
stavech nebude v tomto textu fe¢) nachazi v orbitalu o,. Vime, Ze o, je oproti
Is stal?lllonan, interakéni energie pI‘lpE'Ida_]ICl na orbltal. o, (E(o,) - E(ls)) je
tedy zaporna. Molekulovy orbital o, prispiva k vazbé v iontu,

Interakce dvou orbitalil, jiz se iicastni jeden elektron, Jje stabilizujici.




