6. Molekulové orbitaly dvouatomovych molekul

Kombinaci n atomovych orbitall (dale jen AO) vznikd n molekulovych orbitalli (dale jen MO). Pfitom jeden
AO mizZe byt v MO zastoupen vice nebo naopak méné nez jiny. To miZeme zapsat rovnici:
MO = c; AO; + c; AO; + c3 AO3 + ¢4 AO4 + 5 AOs + ..., kde c1# Co# Ca# Ca# Cs# ...
Jazykem matematiky lze uvedenou rovnici popsat tak, Ze MO je linearni kombinaci AO. Tento pfistup je
proto oznacovan jako MO-LCAO (Molecular Orbital — Linear Combination of Atomic Orbitals).

Ne vSechny AO orbitaly vSak spolu miZzeme kombinovat. Kombinovat spolu lze jen takové AO, pfi jejichZ
kombinaci dochazi k jejich nenulovému prekryvu S. Co je prekryv a kdy ma jakou hodnotu se ted pokusime
vysvétlit na prikladu kombinace s-orbitalua p-orbitalu. Tyto orbitaly je teoreticky moziné kombinovat

nasledujicimi tfemi zpUsoby:

Zatimco s-orbital ma vSude stejné ,,znaménko” (je to jednobarevna koule), p-orbital ma jeden uzlovy bod,

kde se znaménko méni (bild barva se méni na Cernou). Plati, Ze Casti orbital( se stejnym znaménkem
(barvou) se prekryvaji ochotné. Pfekryv v prvnim ptipadé (a) je tedy kladny. Casti orbitald s opacénym
znaménkem se naopak ,,odpuzuji”. Pfekryv v druhém pfipadé (b) je tedy zaporny. V poslednim pfipadé (c) se
s-orbital ochotné prekryva s dolni ¢asti p-orbitalu se stejnym znaménkem, ale odpuzuje se s horni ¢asti
orbitalu p se znaménkem opacnym. Existuji tu tedy dva stejné velké, ale opacné efekty, které se vzajemné
vyrusi. Prekryv v pfipadé (c) je tedy nulovy a tyto dva orbitaly spolu kombinovat nelze.

K tomuto ekvivalentni je tvrzeni, Ze kombinovat spolu Ize jen ty orbitaly, které vykazuji stejnou symetrii
vUci vsem prvkam symetrie dané molekuly. Ve vSech predchozich pfipadech a-c) spolu kombinujeme orbital
s na jednom atomu a jeden z p-orbitald na druhém atomu dvouatomové molekuly. Prvky symetrie v
dvouatomové molekule jsou co-Cetnd rotacni osa symetrie a oo vertikalnich rovin symetrie prochazejici
obéma jadry, tvofi-li molekulu dva rdzné atomy (bodova grupa C..,), pfipadné jesté co dvoucetnych
rotacnich os symetrie, horizontdlni rovina symetrie a stfed symetrie, tvofi-li molekulu dva stejné atomy
(bodova grupa D-.s). Orbital s i orbital p, (jehoZ laloky lezi na spojnici jader) jsou vici co-Cetné rotacni ose a
vlci vertikdlnim rovindm symetrie symetrické a vuici pfipadnym dvoucetnym rotacnich osam symetrie,
horizontalni roviné symetrie a stfedu symetrie nejsou ani symetrické, ani antisymetrické. VGci viem prvkim
symetrie tedy vykazuji stejnou symetrii, a proto je Ize spolu kombinovat. Orbitaly px a py (jejichz laloky jsou

kolmé na spojnici jader) vSak vici co-Cetné rotacni ose a vUci vertikalnim rovindm symetrie symetrické



nejsou. VGci vsem prvkdm symetrie tedy vykazuji jinou symetrii nez orbital s, a proto je s nim kombinovat
nelze.

Kombinaci dvou AO vznikaji dva MO. To proto, Ze druhy orbital miZeme pficist, nebo odecist, pficemz
odecteni je totéZ, jako pricteni orbitalu s opacnym znaménkem. Jeden z téchto dvou MO, pokud je zaplnén
elektrony, pfispiva ke vzniku vazby mezi atomy, z jejichz AO tento MO vznikl, a nazyvame jej proto vazebny
MO. Druhy MO, pokud je zaplnén elektrony, pfispiva k destabilizaci vazby, a proto jej nazyvdme antivazebny
(protivazebny) MO a znacime jej hvézdickou. AO, ktery je zaplnén elektrony, ale jehoZ linedrni kombinaci

nevznika ani vazebny, ani antivazebny orbital, nazyvdame nevazebny MO.

8 +8 — vazebny orbital

antivazebny orbital
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V pfirodé obecné plati, Ze méné stabilni systém ma vyssi energii a samovolné prechazi na systém
stabilnéjsi, ktery ma energii nizsi, a soucasné se uvolfiuje energie. Je zndmo, Ze i chemické vazby vznikaji
samovolné. Energii, ktera se pfi vzniku vazby uvoliiuje, nazyvdme vazebnd energie. Z toho vyplyva, Ze vznikla
molekula je stabilnéjsi a ma nizsi energii nez dva volné atomy. Proto i vazebny MO, ktery pfispiva ke vzniku
vazby, ma nizsi energii nez AO, ze kterych vznikl. Antivazebny MO, ktery vazbu destabilizuje, ma naopak
energii vys$Si. Stabiliza¢ni efekt vazebného orbitalu je pfitom mensi nez destabilizacni efekt orbitalu
antivazebného.

Pokud dochazi k interakci (tj. kladnému nebo zdpornému prekryvu) AO na spojnici jader atom{, vysledny
MO oznacujeme symbolem o, zatimco pokud k této interakci dochdzi mimo spojnici jader atom, vysledny

MO oznacujeme symbolem .
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K interakci (vyznacena ¢ervené) dochazi na spojnici jader. =orbitalyo



K interakci (vyznacena cervené) dochazi mimo
spojnici jader. = orbitaly t
kladny prekryv zaporny prekryv

Pokud je MO symetricky vici sttedu symetrie, oznacujeme takovy MO dolnim indexem ,,g“ (z némeckého
gerade — pfimo, sudy). Pokud je MO antisymetricky viéi stfedu symetrie, oznacujeme takovy MO dolnim

indexem ,,u” (z némeckého ungerade — nepfimo, lichy).

MO symetricky vici stfedu symetrie (vyznacen cervené) =antivazebny

orbital mg*

MO antisymetricky v0ci stfedu symetrie (vyznacen cervené) = vazebny

orbital my

MO neni ani symetricky, ani antisymetricky vici stfedu
symetrie.= antivazebny orbital ¢* (bez dolniho indexu ,g“

nebo ,,u”)

Stejné jako v pripadé atom{, i molekuly maji vice MO a pokud zndme poradi, v jakém se zapliiuji elektrony,
mUliZeme stejné jako v pfipadé atomU i pro molekuly psat jejich elektronovou konfiguraci. MO se zaplnuji
elektrony z ptivodnich AO. Zaplnovani MO elektrony se tidi stejnymi pravidly, jako zaplfiovani AO elektrony:
stejnou energii se zaplnuji nejdfive jednim elektronem se stejnym spinem, az poté vznikaji elektronové pary
(Hundovo pravidlo), 3) vjednom MO mohou byt maximalné dva elektrony s opacnym spinem (Pauliho
princip vylucnosti). JelikoZ orbital o i m mUzZe mit molekula vice, udava se pred nazvem MO Cislice urcujici, o
kolikaty orbital o nebo 1t se jedna. Pfi psani elektronové konfigurace pak ddvame nazev orbitalu i s Cislem do
zdvorky a za zavorkou formou horniho indexu uvedeme pocet elektrond v orbitalu. Je tfeba védét, Ze
orbitaly m, které vznikaji kombinaci dvou orbitald npx, maji stejnou energii jako orbitaly m, které vznikaji

kombinaci dvou orbitalinpy,a proto se zaplfiuji soucasné. Pfi psani elektronové konfigurace proto zapis nn



zastupuje dva orbitaly, a horni index za zavorkou proto m{ize nabyvat az hodnoty 4. Kombinaci dvou orbitall
np. vznikaji orbitaly o, jejichz energie se od energie orbitalt n'm lisi.

Pro chemickou reaktivitu molekuly je zvlasté dulezity nevyssi obsazeny MO, ktery nazyvame HOMO
Unoccupied Molecular Orbital). MO obsazeny pouze jednim elektronem nazyvame SOMO (Singly Occupied
Molecular Orbital).

Grafické schéma, které znazornuje, z jakych AO vznikaji jaké MO, a kterd soucasné znazornuje polohu AO a
MO na svislé ose energie a jejich zaplnéni elektrony, nazyvame interakéni diagram. Na ndsledujicim obrazku
je pro blizsi pfedstavu interakéni diagram pro molekulu N2. Na obrazku chybi MO 1o, a 10.*, které vznikaji
kombinaci AO 1s a které maji nizsi energii, nez MO na obrazku. Celd elektronova konfigurace pro molekulu
N, je proto: (1og)%(10u*)?(20g)*(20,*)*(11u)*(30¢)* Za zminku stoji, Ze orbitaly 1, maji u molekul Li, az N nizsi

energii neZ orbital 3ag, zatimco u molekul O; aZ Ne; je tomu naopak.
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Interakéni diagram slouzi nejen k urceni spravné elektronové konfigurace a hranicnich MO (HUMO a
LUMO), ale soucasné vysvétluje, proc jsou nékteré molekuly v zakladnim stavu radikaly (NO) nebo biradikaly
(0.) a jiné ne (CO). Také umoznuje urcit spinovou multiplicitu M a rad vazby, tj. poCet vazeb mezi atomy.

Spinovou multiplicitu vypocitame pomoci vztahu

M=25+1
kde, S je velikost celkového spinu. Kazdy elektron s orientaci spinu I pFispiva k S hodnotou %, zatimco
kazdy elektron s orientaci spinu |, pfispiva k S hodnotou -%. Efekty elektroni v paru se tedy odectou. Pfi
vypoltu S nas proto mohou zajimat pouze pfispévky neparovych elektron( (s orientaci spinu 7). O

molekuldch s multiplicitou 1 fikdme, Ze je v singletovém stavu nebo Ze jde o singlet. Podobné molekula



s multiplicitou 2 je v dubletovém stavu, respektive je to dublet, molekula s multiplicitou 3 je v tripletovém
stavu, respektive je to triplet atd. Multiplicita ma vliv na chovani molekuly v magnetickém poli.
Rad vazby vypocitdme pomoci vztahu
RV = (polet vazebnych elektron(i — po&et antivazebnych elektrond) / 2
Rad vazby neni vidy celé &islo. SlouZi nejen k uréeni poctu vazeb vytvofenych mezi atomy, ale i k porovnani
vazebnych délek a disociacnich energii rliznych vazeb.
Vazebna délka s rostoucim rddem vazby kles3, tj. jednoducha vazba je delsi nez vazba dvojna a ta je delsi

nez vazba trojna. Tento trend se da zapamatovat timto zpisobem:

i

Pfredmét na obrazku je tzv. sili¢ svalll neboli pruZinovy posilova¢ urceny k posilovani svald ramen, hrudniku,
zad a paZi.V podstaté jde o dvémadla spojend pruzinami (podobné jako atomy vazbami). Pfi posilovani jde o
prekonavani odporu pruzin pti jejich natahovani a naopak o kladeni odporu pfi jejich smrstovani. ObtiZznost
posilovani se da sniZit odebranim nebo naopak zvysit p¥idanim pruzin. Cim je pruzin vice, tim kratsi je délka,
do které se daji stejné velkou silou natdhnout a naopak. Analogicky, ¢im vice je vazeb mezi atomy, tj. ¢im
vétsi je rad vazby, tim je vazebna délka kratsi.

Disociacni energie je energie, kterou musime dodat, aby se vazba rozstépila. U disociacni energie je trend
opacny, nez u vazebné délky, tj. s rostoucim rddem vazby disociacni energie roste. Jinymi slovy trojna vazba
ma vétsi disociacni energii nez vazba dvojna a ta ma vétsi disociacni energii nez vazba jednoducha. Tento
trend se da opét snadno zapamatovat: Pfedstavte si karatistu, ktery se rukou snazi rozbit cihly. Na vice cihel
potiebuje vice sily, vice energie. Analogicky, na rozbiti vice vazeb je potfeba vice energie. Proto ¢im vétsi rad

vazby, tim vétsi disociacni energie.



