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Anotace

Ve své praci jsem se zabyval diatomickymi molekululami E, prvkd druhé periody (Li — Ne).
Na zakladé znalosti jejich elektronové struktury a vypoctli kvantové chemického programu
ADF byly vytvofeny obrazky interakénich diagram(, které poskytuji informace o energiich
molekulovych orbitalli, elektronové strukture a vlastnostech molekul. Interakéni diagramy
jsem doplnil o modely molekulovych orbital( zaloZzenych na presnych kvantové chemickych
vypoctech postavenych na hustotnim funkcionalu. Snazil jsem se pochopit a popsat, jak

elektronova struktura molekul ovliviiuje jejich vlastnosti a strukturu.
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1. Uvod

Téma ,Elektronovd struktura diatomickych molekul” jsem si zvolil z nabizenych témat
Prirodovédecké fakulty Masarykovy univerzity, protoze mne zajima nejen obor chemie, ale

také stale se rozvijejici obor informacnich technologii.

Teoreticka znalost atomovych orbitalll a jejich linearnich kombinaci pti tvorbé molekulovych
orbital mze velmi usnadnit fadu experiment(, které se provadéji v organické nebo
anorganické laboratoti. Pfi urovani typu a energie molekulovych orbitald se dnes jiz
tradi¢né vyuziva informacnich technologii. Pfi praci mi byl cennym pomocnikem program
ADF (Amsterdam Density Functional) od amsterdamské firmy SCM. Jednd se o kvantové
chemicky programovy balik, ktery mizZe pocitat nejriznéjsi vlastnosti molekul. Pfi zadani
parametru poZzadované molekuly jsme schopni pomoci tohoto programu vypocitat vlastnosti
molekulovych orbital(, které se budou v navrhované molekule vyskytovat. Pfi posouzeni
jejich vzajemnych interakci midzeme urcit nékteré vlastnosti dané molekuly. Takto si chemik

mUze pfi vyzkumu pfedem ovéfit napr. stalost pripravované molekuly.

Pro pochopeni, jak se sloZité molekuly skladaji zmnoha atomd, je dobré zadit
u jednoduchych molekul. Jednoduché homonuklearni diatomické molekuly, kterymi jsem se
zabyval, jsou nejoptimalnéjsi skupinou pro pochopeni konstrukce molekulovych orbital(

a interakénich diagramd.

Jako cil prace jsem si stanovil tvorbu interakénich diagramd diatomickych molekul doplnéné
o obrazky molekulovych orbitall a na jejich zakladé pak vysvétleni nékterych vlastnosti

molekul.
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2. Teoreticka cast

2.1. Atomové orbitaly

Atomové orbitaly (AO) popisuji jednotlivé elektrony vatomu. AO lze ziskat kvantové
mechanickymi vypocCty. ProtoZze okamzitd poloha elektronu se neda ani zméfit ani spocitat,
mlzeme zjistovat pouze pravdépodobnost nalezeni elektronu. AO jsou feSenim

Schrédigerovy rovnice. Z matematického hlediska jsou to funkce tfi prostorovych souradnic

elektronu. Oznacime-li orbital symbolem ‘I’(X, y,z), zkracenéV, jeji hodnota na druhou

P’ udava hustotu pravdépodobnosti nalezeni elektronu. Hodnota W2dr predstavuje
pravdépodobnost nalezeni elektronu v malém elementu objemu dz (maly kvadr o stranach
dx,dy,dz ). Redeni Schrédingerovy rovnice pro systém obsahujici vice ne? jeden elektron
vyZaduje poufZiti systémua vypocetni techniky. Pro jednoelektronovy atom vodiku (a pro
jednoelektronové ionty — Li**, He®, atd.) mGze byt vyfedena analytickym zpGsobem. Redeni

pro energii je vyjadifeno rovnici:

" 8¢ech?

N, uzZ%*[ 1
n2

kdeZ je protonové &islo, u je redukovana hmota systému, e je elektricky naboj, &, je

permitivita vakua a n je hlavni kvantové cislo. Tato rovnice ukazuje, Ze energie atomovych

orbital(i roste se zvy3ujici se hodnotou n’. Elektron je se zvy3ujici se hodnotou hlavniho

kvantového cisla méné vazan.

Pro atomové orbitaly plati nasledujici kvantova pravidla. Dovolené hodnoty hlavniho

kvantového ¢isla n jsou: n=1, 2, 3, 4,...; pro vedlejsi kvantové Ccislo | jsou:
=1, 2,3 ..(n-1); a pro magnetické kvantové ¢&slo m,  jsou to:
m=+l, +1-1,...,0,..., —(I —1), —1. Oznacdeni atomovych orbital( pismeny, postupné s, p,

d a f, se pouiivaji pro oznaceni orbitalll, jejichz hodnota vedlejSiho kvantového Cisla je

postupné 0,1, 2 a 3.



Matematické funkce, které predstavuji orbitaly, jsou obvykle normalizovdny, to znamenj,

Ze integral jejich Ctverce pres cely prostor ma hodnotu +1. Toto vyjadfuje obecna rovnice:

[wdr=1

2.2. Prostorova orientace atomovych orbitalii
Prostorova orientace atomovych orbitall atomu je velmi dllezitd pfi uvaZovani o interakcich

orbitall rdznych atom0 pfi vzniku chemické vazby.

Presto, Ze presnou, formalni metodou popisu orbitalll je pouZiti matematickych rovnic,
nazorné lze vlastnosti orbitalll pochopit z obrazkd. NejuZite¢néjsi typ obrazkd atomovych

orbitalll je zobrazeni plochy, na niZ ma orbital stejnou absolutni hodnotu. Orbitaly 1s, 2s a tfi

2p 2p

X ¥

2p jsou znazornény na obrazku:

1s 2s 2p, *

Obr. €. 1: 1s, 2s, tfi 2p AO

K rozliSeni kladnych a zdpornych hodnot vinové funkce se béiné pouzivaji dvé metody.
V kazdé ¢asti orbitalu mohou byt zapsany znaménka vinovych funkci, nebo je kazda cast

vybarvena jinymi barvami.

2.3. Spinové kvantové cislo
PFi zachdzeni s atomy, které maji vice nez jeden elektron, je nutné zavést Ctvrté kvantové
Cislo — spinové Cislo s pro vlastni moment hybnosti, jehoZ hodnota je vidy rovna %. Slozka

spinu je pak charakterizovana kvantovym Cislem m, které mdze nabyvat pouze hodnot +%

nebo -%.



2.4. Ionizacni energie
loniza¢ni energie nebo taky ioniza¢ni potencidl atomu je roven minimu energie potrebné
k pfrevedeni jednoho molu plynného atomu na jeden mol jeho kladného iontu - podle

rovnice:

A(g) > A (g)+e

2.5. Elektronova afinita
Elektronovd afinita nebo také elektronovd vazebnd energie je definovdna jako zména
energie, kterad nastane, kdyz pfevedeme jeden mol plynného atomu na jeden mol plynného

zaporného iontu (dle nasledujici rovnice).

A(g)+e > A (g)

2.6. Elektronegativita

Elektronegativita  vyjadfuje  schopnost atomu pfitahovat vazebné elektrony.
Elektronegativnéjsi prvky maji vétsi tendenci pritahovat elektrony — tedy tvofit zaporné
jonty, zatimco elektropozitivnéjsi prvky béiné tvofi pozitivni ionty. Existuje nékolik
kvantitativnich stupnic elektronegativity. Soucasné bézné uzivana stupnice elektronegativity
— Allred-Rochova stupnice elektronegativity — je zaloZzena na pfitazlivé sile elektronu ve
vzdalenosti kovalentniho poloméru atomu. Podle Mullikena je elektronegativita primérem

ioniza¢ni energie a elektronové afinity atomu.

2.7. Molekulové orbitaly

Molekulovy orbital (MO), stejné jako atomovy orbital (AO), je funkce, kterd je reSenim
Schrodingerovy rovnice v jednoelektronovém priblizeni. To znamend, Ze popisuje chovani
jednotlivych molekulovych elektrond. Z chemickych i matematickych dlvodl je uZitecné
vytvaret MO jako linearni kombinaci AO. Z hlediska toho, zda MO energeticky ptispiva nebo

nepfispiva ke stabilizaci molekuly, miZe byt MO - vazebny, nebo protivazebny (téz
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antivazebny). Pro oznaceni energeticky nejvyssiho obsazeného MO se pouzivd zkratka

evvs

oznacovan LUMO (Lowest-energy Unoccupied Molecular Orbital).

2.8. Klasifikace orbitali E; molekul
Orientace molekuly E; v soufadném systému se voli tak, aby osa molekuly splyvala s osou z.
Orbitaly 2s a 2p je tfeba posoudit zvlast a klasifikovat je podle bodové grupy symetrie vélce

D,-

Z bodové grupy symetrie D_, molekul E, vyplyva, Ze valen¢ni molekulové orbitaly téchto
molekul mohou byt typu ¢ nebo n. MO symetrie ¢ jsou osové symetrické, coZz znamena,

Ze rotace kolem osy molekuly (spojnice obou jader) neméni znaménko ¢(0). Pokud je MO

symetrie o obsazen elektronem, je elektronova hustota nejvétsi pravé v ose molekuly. MO
symetrie m jsou antisymetrické vici otoceni o 180° kolem osy molekuly. Antisymetricky
znamena, Ze takovéto otoCeni ma stejny vysledek jako zména znaménka ¢(n), tedy
vynasobeni funkce —1. Dolni index g nebo u u symbolu ¢ nebo =n fika, zda je MO
symetricky (g) nebo antisymetricky (u) vzhledem kinverzi (zrcadleni ve stfedu). Jen pro

Uplnost je mozné dodat, Ze symbol + jako horni index u MO typu o Fika, Ze tento orbital je
symetricky vUci zrcadleni vroviné, kterd obsahuje osu molekuly. MO typu = jsou vidy

dvakrat degenerované, coz znamena, Ze stejné hodnoté energie pfislusi dva MO.

2.8.1. Klasifikace MO vytvorenych z 2s orbitala

Dvé kombinace 2s orbital( jsou:

¢(20;) =y (2s), +v(2s), (1.1)

¢(2G:) =y (2s), —w(2s), (1.2)

11



dolni indexy A a B odkazuji na 2 atomy, které tvofi molekulu. K zjednoduseni rovnic se

predpoklada, Ze vinové funkce jsou normalizovany, ackoli normalizacni faktory jsou v nich

opomenuty. Rovnice se pouZivaji, aby naznacily, které AO pfispivaji k molekulovym

orbitalim.

Vazebnd kombinace (rovnice 1.1) se vramci grupy symetrieD  transformuje podle

neredukovatelné reprezentace csg. Pfed symbolem symetrie piSeme 2, abychom tento

molekulovy orbital odlisili od vazebného MO, ktery je tvoren kombinaci 1s AO a ma stejnou

symetrii. To plati i pro protivazebnou kombinaci (rovnice 1.2).

2.8.2. Klasifikace MO vytvorenych z 2p orbitali

3o,

u

80 B

energii.

(30, )=w(2p,), +v (2p,), (1.3)
#(30.)=w(2p,), -v (2p.), (1.4)

#(1m,) =y (2p,), +v (2p,),: v (2p,), +¥(2p,), (1.5)

#(1m,)=v (2p,), -w (2p,),; v (2p,) -w(2p,), (1.6)

Molekulovy orbital ¢(3o;)je vazebny a je v poradi
rostouci energie orbitall typu G; treti, proto je vjeho
oznateni 3. Orbital 4(3c)je protivazebnou kombinaci

dvou 2p, orbitalli a je v poradi rostouci energie orbital(

typu o, tfeti. Orbitaly m, a m, jsou oba dvakrat

degenerovany (m kombinace je vazebnj;

u

evvs

V dalsich sekcich diskuze o vazbé E, molekul jsou orbitaly oznaceny jejich symboly symetrie.

Cislo pred timto symbolem udava pofadi MO ve smyslu rostouci energie.

12



2.9. Diagram molekulovych orbitali Ez molekul

Obrazek ¢. 3 je schématem relativnich energii molekulovych orbitalt E; molekul, spolec¢né
s atomovymi orbitaly, z kterych molekulové orbitaly vznikly. Bo¢ni prekryti, vedouci k tvorbé
7 orbital(, neni tak efektivni jako prekryv v ose, jenz charakterizuje tvorbu o orbital.
Pro danou meziatomovou vzdalenost je prekryvovy integral symetrie ¢ obecné vyssi nez
prekryvovy integral symetrie m mezi 2 orbitaly. Nasledkem je, Ze vazebnd stabilizace
a protivazebna destabilizace spojend s n orbitaly je podstatné mensi nez ta spojena se o
orbitaly. To vysvétluje rozdily energie mezi o a n orbitaly, které vznikaji z 2p atomovych
orbitalll E atomQ. Poradi energii orbitald E; molekul podle obr. 3-a (plati pro O,, F, a Ne,) je
zavislé na predpokladu, Ze rozdil v energii mezi 2p a 2s atomovymi orbitaly je dostatecny
k tomu, aby zabranil interakci mezi MO. V obrazku 3-b (plati pro Li, — N,) jsou moziné
interakce mezi molekulovymi orbitaly stejné symetrie, coZz ma za nasledek rozdilné poradi
zaplnovani elektrony. Tento efekt je dllezitéjsi, jestliZe je mezera mezi 2p-2s energiemi

relativné mala.

30,

u

A

2 1n,

@ 3o,
>

o 1 TC,
L

2s ZG:

+

20,

(a) (b)
Obr. €. 3: schéma relativnich energii MO; a)0,, F,, Ne,;  b)Li; — N,

Pokud dva molekulové orbitaly maji stejnou symetrii, jako treba 26; a 36;, mohou

interagovat za vytvoreni linedrnich kombinaci. Vysledné kombinace maji stale stejnou

13



symetrii (zachovaji oznaceni), ale nizsi orbital se stabilizuje na ukor vyssiho. Takova interakce
je také moind u 2o a 3o, orbitall. Rozsah takové interakce je urcen rozdilem energii mezi
dvéma prispévateli. Pokud je rozdil energii mezi 2p a 2s atomovymi orbitaly dostatecné

maly, interakce mezi 20; a 3(5:; orbitaly mlzZe byt tak rozsahld, Zze zplsobi, Ze horni orbital

30; bude mit vétsi energii nez je energie 1n, . Tento efekt je zobrazen na obr. €. 3-b.

Rozsah rozdilu energii 2p-2s se méni v fadé prvk( druhé periody (Li — Ne), jak je ukdzano na
grafu ¢. 1. Mezery mezi energiemi u prvk( od lithia kdusiku jsou dostatecné malé,

aby umoznily vyznamnou interakci 20; a 30; - viz obr. 3-b, ktera je dulezita k urceni

elektronové konfigurace Li,, Be,, B, C; a N,. Podle obrazku 2a se urcuje elektronova
konfigurace molekul O,, F, a Ne,, protoZe rozdily energii mezi 2p a 2s atomovymi orbitaly u
O, F a Ne jsou dostateéné velké, aby zabranily interakci mezi molekulovymi orbitaly.
Elektronovd konfigurace diatomickych molekul se tvofi podle vystavbového principu,

s pfislusnym poradim podle vhodné ¢asti obr. 3.

Rozdily energii mezi 2p a 2s orbitaly
30

25 /

20 /
15 /
10

/ Graf &.1
5
/ Energetické

0 T T T T T T T 1

E(2p)-E(2s) / eV

rozdily AO prvk(
Li Be B C N (0] F Ne druhé periody

Interakce mezi molekulovymi orbitaly stejné symetrie ma vyznamné dusledky pro vSechny
systémy, kde nastava. Je moziné provést energetické vyrovnani puvodnich atomovych
orbitalll (znamé jako hybridizace) dfive, neZ jsou vytvofeny molekulové orbitaly. Oba

pristupy davaji stejny vysledek pro prispévky atomovych orbitalt k molekulovym.

14



2.10. Rad vazby

Rad vazby je veli¢ina, jejiz hodnotu zjistime podle vztahu: (pocet vazebnych elektrond —
pocet protivazebnych elektron(l) / 2. Nejcastéji nabyvd hodnot 0, %, 1, aZz do 3, avsak
v nékterych pfipadech i vice. Pfiblizné udava silu vazby: 0 = vazba neexistuje, 3 = bézné

nejsilné;jsi vazba.
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3. Metodika

3.1. Amsterdam Density Functional (ADF)

ADF je kvantové chemicky programovy balik, ktery mlzZe pocitat nejrliznéjsi vlastnosti
molekul. Jeho podstatou je feSeni Schrodingerovy rovnice metodou hustotniho funkcionalu
(DF). Uzivateli program nabizi znacny vybér nejenom toho, co se muZe vypocitat,
ale i rGznych variant vypoctl, s volitelnou presnosti popisu a numerického vypoctu.
Profesionalni vyuZiti ADF, stejné jako podobnych programovych systém{, vyZzaduje podrobné
studium. | chemik, ktery se nechce pfilis vénovat teorii, vSak mize pomoci ADF pomérné
snadno ziskat cenné udaje o struktufe molekul. Znamena to, Ze uZivatel pouZije osvédcené

nastaveni vypoctl dle pokynd autor(.

V pripadé téchto vypoctl Slo zejména o volbu formy hustotniho funkcionalu (kvantitativni
matematicko-fyzikdlni zpusob vyjadfeni a vypoctu), ktery program pouziva pti feSeni
Schrédingerovy rovnice pro vypocet vymeénné a korelacni energie elektron(. Funkcional
hustoty ma vzdy lokalni ¢ast (LDA - Local Density Approximation - postihuje jen blizké okoli
elektronu). Pro fadu vlastnosti molekul, napf. geometrie, poskytuje jiz toto zjednoduseni
vysledky, které se dobre shoduji s experimentem. Jiné vlastnosti molekul, tfeba energetické
parametry, vSak vyZaduji podrobnéjsi zahrnuti dalSich vlivi. Pak se k LDA musi pfidat
takzvand GGA (ast (Generalized Gradient Approximation), ktera zohledni vzdalenéjsi okoli
elektronu zahrnutim toho, k jak prudkym zménam v okoli elektronu dochazi. Pro jesté
presnéjsi vypoCty ADF nabizi moznost dalSich upresnujicich korekci. Specialisté mohou volit

desitky kombinaci s ohledem na pocitanou vlastnost.

Pro vypocet mezijadernych vzdalenosti a vinoctu dinukledrnich molekul byla v tomto
pfehledu pouZita LDA aproximace. K vypoctu podkladl pro interakéni diagramy (ID) jsme
pouzili funkcionalu, ktery je zaloZzen na potencidlu s oznacenim SAOP (Statistical Average
of Orbital Potentials). Tato volba je odlvodnéna tim, Ze SAOP poskytuje hodnoty ionizacnich
energii (pfiblizné energii MO) ve velmi dobré shodé s experimentem. Na webu
http://www.scm.com lze najit podrobnou dokumentaci k ADF, ktera obsahuje mnoho
odkazl do plvodni literatury. Hlavnim cilem tohoto prehledu je predevsim kvalitativni

vysvétleni konstrukce interakénich diagraml, jakozto zakladniho schématu k vytvareni
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molekulovych orbitald z mensich ¢asti a zejména vytvoreni grafické reprezentace
molekulovych orbital(i. K tomuto Ucelu neni volba konkrétniho tvaru pouzitého funkciondlu

hustoty dllezita.

3.2. Izoplocha

Izoplocha, pomoci které zndzornujeme orbital, je plocha v 3D prostoru, na niz tento orbital
nabyva stejné absolutni hodnoty. Rlznd znaménka orbitalu se vyjadfuji rlznou barvou
izoplochy. Analogii izoplochy v 2D prostoru je izolinie (napf. vrstevnice na mapé). K zobrazeni
MO vsech molekul jsem kvali zabranéni ofezu obrazkd zvolil postupné 3 hodnoty izoploch.

Se zvétsujici se hodnotou izoplochy se zndzornéné MO zmensuji. Pro 20;, 20, 30; a oba

I, jsem pouZil hodnotu 0,045, pro oba Iz, 0,05 a pro 36, MO 0,06.
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4. Prakticka cast

4.1. Vypocty
Po seznameni s programem ADF jsem provedl nékolik zakladnich vypoctl délky vazby
diatomickych molekul a nékterych jejich iontl (tab. 1) a porovnal je s experimentdlnimi

daty.

Vypoctené hodnoty  Experimentalni hodnoty

Molekula ADF / pm / pm Odchylka / %
Li, 269,40 267,3 0,8
Be, - - -
B, 160,7 159,0 1,1
C, 126,6 124,3 1,9
N, 109,5 108,8 0,7
N," 110,4 111,6 1,1
N, 119,0 119,0 0,0
0, 120,9 120,7 0,1
0," 111,5 112,0 0,4
0, 134,9 132,0 2,2
0,” 161,6 149,0 8,5
F, 139,4 141,2 1,3
Ne, - - -

Tabulka 1: Délka vazeb diatomickych molekul; pouzity funkcional LDA

Na zakladé predchozich vypoctl jsem provedl vypocet vinoétd molekulovych vibraci (tab. 2).
Vzhledem k neznalosti experimentalnich dat u iontl jsem tyto hodnoty neuvedl. VSechny
vypoctené hodnoty odpovidaji experimentalnim adajim na Udrovni presnosti, kterou
poskytuji kvalitni, standardni kvantové chemické vypoclty. Energie HOMO je podle
Koopmansova teorému rovna prvni ionizacni energie molekul. | zde nastdva dobrd shoda

vypoctu a experimentu (tab. 2).
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Prvni ioniza¢ni energie

Vinocet

Vypoctené hodnoty

Experimentalni

Vypoctené

Experimentdlni

Molekula / eV hodnoty / eV hodnoty /cm™ hodnoty /cm™

Li, 4,90 5,11 342,00 351,43
Be, - - - -

B, 8,76 1038,00 1051,3
c, 12,18 11,43 1968,00 1854,71
N, 15,19 15,58 2394,00 2358,58
0o, 10,83 12,07 1595,00 1580,00
F, 15,79 15,70 1047,00 916,64
Ne, - - - -

Tabulka 2: Prvni ionizacni energie (SAOP) a vinocty (LDA)

4.2. Elektronova konfigurace homonuklearnich diatomickych molekul

Elektronova konfigurace homonukledrnich diatomickych molekul druhé periody a nékterych

jejich iontl je uvedena v nasledujici tabulce:

Molekula / iont

20,

m
206y

30,

N DN DNDNDNDNDDNDDNDDNDNDNDN

N DN DNDNNDNDDNDDNDDNDNDN

NN NDNDNDNDDND A~ DN

R N EE LT T S SN SN SN N SN V)

AN DA DN W = N =

Tabulka 3: elektronova konfigurace diatonickych molekul a jejich iont(

Ctyfi elektrony obsazujici 10; a lo, orbitaly nejsou uvedené. Interakce 1s orbital( atom

jsou minimalni a jsou prakticky nevazebné. Nepatrny vazebny charakter dvou elektron(
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+

obsazuijicich lo,

je zrusen nepatrnym protivazebnym charakterem dvou elektrond

obsazujicich 1o .

4.3. Li,

Elektronovd konfigurace molekuly Li, je zobrazena na diagramu ¢. 1. Na obr. ¢. 4 jsou
zobrazeny MO dilithia. Tato molekula existuje v plynném skupenstvi pfi vysokych teplotach,

ma disociacni energii 107 kJ/mol a délku vazby 267,3 pm. Kvlli existenci pouze 2 vazebnych

elektronl v 26; orbitalu ma pochopitelné slabou a dlouhou vazbu. Rad vazby je 1. Ctyfi 1s

elektrony nemaji vazebny efekt, spiSe znacné pfispivaji k vzajemnym odpuzovanim.
Elektronova afinita atomu lithia je 59.8 klJ/mol — to znamen3, Ze jaderny ndboj +3e neni
velmi Ucinny v pritahovani elektrond. Dalsim dikazem slabé ucinnosti jaderného naboje je
nizka prvni ionizacni energie atomu lithia 5,39 eV. BéZny stav (termodynamicky stabilné;jsi)
lithia je kovovy stav, ktery neobsahuje jednotlivé molekuly, ale je usporadan do kovové

mizky.

ID pro molekulu Li; je pro interakci 2s AO zidealizovany. Jedna se o vyjimku — vazebny (20;)

MO ma podle experimentdlniho méreni vyssi ionizacni energii nez 2s AO.

4.4. Be,

Elektronovd konfigurace molekuly Be, (viz diagram ¢. 2) by byla (2crg+)2 (20,) se dvéma
vazebnymi elektrony, jejichz plsobeni je vyvazené dvéma protivazebymi elektrony.
Molekulové orbitaly Be;, jsou zobrazeny na obrazku ¢. 5. Vazebny rad této molekuly je O,
a proto tato molekula v této konfiguraci neexistuje. Elementarni beryllium existuje v pevné

formé s kovovou mfizkou.
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Diagram €. 1

Interakéni diagram a valen¢ni molekulové orbitaly Li,
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Obr. €. 4: Valen¢ni molekulové orbitaly Li,
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Diagram €. 2
Interakcni diagram a valen¢ni molekulové orbitaly (neexistujici) Be,
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Obr. €. 5: Valenéni molekulové orbitaly neexistuji molekuly Be,
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4.5. B,

Molekula B, pfechodné existuje v plynné formé a ma disociacni energii 291 kJ/mol a délku
vazby 159 pm. Jeji elektronova konfigurace je uvedena v diagramu €. 3, MO na obrdazku €. 6.
Prvni ioniza¢ni energie boru 8,3 eV naznacuje, Ze ndboj jadra je znacné efektivnéjsi nez
u lithia a proto je u boru oproti lithiu ponékud silnéjsi a krat$i vazba. Dva pary ¢ elektront

nemaji Zadny vazebny vliv. Vliv na stability vazby maji pouze dva elektrony obsazujici 1w,
orbitaly. Im, hladina je dvakrat degenerovana, coz znamena, Ze kjejich obsazovani se

pouzivd Hundovo pravidlo. Kazdy ztéchto orbitalll je podle Hundova pravidla obsazen
jednim elektronem se stejnou orientaci spinu. Pokud za vazbu pokladame par vazebnych
elektronq, je vazba v molekule B, tvorena dvéma polovinami rliznych jednoelektronovych n

vazeb, tedy dvéma poloviénimi n-vazbami. Rad vazby je 1.

Dukazem vysSe uvedeného popisu vazby B, je pozorovani, pfi kterém bylo zjisténo, Ze tato
molekula je paramagneticka — vlastnost spojena s jednim, nebo vice neparovymi elektrony se
shodnym spinem. Pravé experimentalné potvrzena existence dvojice nesparovanych
elektrond je dobrym dlikazem spravnosti kvalitativni teorie MO, kterd dokaze zdGvodnit
poradi MO. Historicky je zajimavé to, Ze paramagnetismus molekuly B, nebyl predem
teoreticky predpovézen. Teprve experiment vyvolal revizi drivéjsi predstavy o charakteru

vazby v molekule B,.

V pripadé diboru dikazy o pritomnosti neparovych elektronl pochazi z elektronové spinové
rezonance (ESR) spektra. Zaklady této metody zdvisi na rozdilu energie neparového
elektronu, kdyz je vystaven magnetickému poli. Elektronovy spin je orientovan bud ve sméru
pouZzitého pole, nebo proti nému. Rozdil v energiich mezi dvéma kvantovymi orientacemi
odpovida energiim radiofrekvencnich fotona. U sparovanych elektron(i ESR neobdrzi zadny
signal, protozZe sparovany elektron nemUlzZe zménit svlj spin bez poruseni Pauliho principu

vylucnosti.

Elementdrni bor existuje v pevném skupenstvi v nékolika alotropnich formach. Vsechny,
které byly podrobné charakterizovany X-ray difrakci, obsahuji ikosaedrické By, jednotky,

které jsou zakladem vétSiny klastr( boru.
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Interakeni diagram a valencni molekulové orbitaly B,
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Obr. €. 6: Valen&ni molekulové orbitaly B,
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4.6. C,

Elektronova konfigurace molekuly C, je zobrazena v diagramu ¢. 4, MO jsou na obrdazku €. 7.
Tato molekula prechodné vznikd pfi horeni uhlovodikl v kyslikové atmosfére, kde je
odpovédna za modré zabarveni plamene. Disociacni energie je 590 kJ/mol a délka vazby

124,3 pm. Ra&d vazby je 2, protoZe oba I, orbitaly jsou zcela zaplnéné. Vazba je velmi

netypickd: atomy jsou vazany dvéma m-vazbami, ale Zddnou ¢ vazbou. C, ma dvakrat vice
vazebnych elektronld nez B,, a proto ma molekula C, pfiblizné dvojndsobnou disociaéni
energii neZ molekula B,. Vazebna energie molekuly C, je jen o malo nizsi nez priimérna
energie C=C vazby (612 kJ/mol) v organickych molekulach (tedy dohromady jedné o a jedné
nt vazby) a podstatné vyssi nez priamérna vazebnd energie jednoduché C-C vazby (348
kJ/mol). Experimentalné bylo zjisténo, Ze molekula C, neni paramagneticka, coZ potvrzuje
poradi orbital(l vyplyvajici z teorie MO. Zajimavé na molekule C, je, Ze i kdyzZ je jeji disociacni
energie daleko vétsi nez disociaCni energie F,, existuje pouze prechodné. | to lze vysvétlit
pomoci MO. Molekula C, ma totiz LUMO, ktery leZi energeticky velmi nizko, coZ vede
k vysoké reaktivité molekuly C,. Nestabilita zde neni dana tim, Ze by molekuly drZzela malo
(slabou silou) pohromadé, ale tim, Ze velmi snadno reaguje s jinymi molekulami, od kterych

primarné prijima elektrony do nizko polozeného, snadno pristupného LUMO.

Elementarni uhlik existuje ve formé alotropnich diamantd, grafitu a nékolika nedavno

objevenych klastrd, zndmych jako fullereny (nap¥. Cgp).
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InterakEni diagram a valen¢ni molekulové orbitaly C,
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Obr. €. 7: Valen¢ni molekulové orbitaly C,
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4.7. N,

V molekule dusiku elektrony obsazuji 3(5; orbital. Rad vazby je 3: jeden ¢ par + dva © pary.

Elektronovd konfigurace (viz diagram ¢. 5) odpovidd velmi vysoké disociacni energii
(942 Kj/mol) a velmi kratké vazbé 108,8 pm. MO dinitrogenu jsou zobrazeny na obr. ¢. 8.
Dusik je po molekule vodiku prvnim prvkem (podle zvysujiciho se atomového cisla), ktery se
bézné vyskytuje ve stavu dinuklearni molekuly. Je chemicky inertni vici oxidaci a redukci,
ochotné se Utastni tvorby komplext jako ligand, napf. v komplexu [Ru(NHs)sN2]*". Velmi
silnd vazba je spojena s nadmérnym poctem Sesti vazebnych elektronli spolecné s lepsi

efektivnosti jaderného naboje, nez je tomu u uhliku.

4.7.1. N;

lonizace molekuly dusiku na N," zpGsobi snizeni fddu vazby na 2,5 s naslednym oslabenim
(disociacni energie 841 Kj/mol) a prodlouzenim vazby (111,6 pm) oproti molekule N,,

avsak efekt neni pfilis velky. Odstranény elektron pochazi z 30; orbitalu, ktery je kvdli

dlsledku interakce s 20; orbitalem pouze mirné vazebny.

4.7.2. N,

Molekulu N; dostaneme pfidanim elektronu do protivazebného Im, orbitalu molekuly
dusiku, u kterého nedochdzi k zadnym interakcim. Rad vazby je poté jako u N, 2,5. Pridani
elektronu vsak zpUsobi, Ze vazba v N, je vyznamné slabsi a del$i neZ je tomu u Nj.

(disocia€ni energie N je 765 kJ/mol a délka vazby 119 pm).
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Interakéni diagram a valencni molekulové orbitaly N,
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Obr. €. 8: Valenéni molekulové orbitaly N,
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4.8.0,

Molekula kysliku se bézné vyskytuje ve stavu dinuklearni molekuly O,. Elektronova
konfigurace molekuly O, je zobrazena na diagramu €. 6. Obr. €. 9 zobrazuje MO molekuly

kysliku. Pfi pfechodu od molekuly dusiku k molekule kysliku se zméni poradi molekulovych

orbitald 1w a 36;. Dva elektrony, které ma molekula kysliku navic oproti molekule dusiku,
obsazuji Im, orbital. Protoze je tento orbital dvakrat degenerovan, je obsazeny kazdy jednim

elektronem (podle Hundova pravidla). Proto je molekula paramagneticka a kvili dvéma

dodate¢nym elektronim v antivazebném orbitalu se fad vazby oproti N, snizi na 2. To je

pfi¢inou mensi disociacni energie O, (494 kl/mol) a také del3i vazby (120,7 pm) oproti N, .

4.8.1. O;

lonizaci elektronu z orbitalu s nejvyssi energii(lng) O, vznikne kladny iont O] s fadem vazby

2,5 (jako u N3 ). Disocia¢ni energie tohoto iontu je 644 kl/mol a délka vazby je 112 pm.

4.8.2. O,

U iontu O, obsazuji Iz, orbitaly 3 elektrony. Rad vazby je 1,5. Pozorovana disociaéni

energie je 360 kJ/mol a délka vazby 132 pm.

4.8.3. O
Peroxidovy iont ma zcela zaplnény Iz, orbitaly a proto je jeho vazba slabsi (disociacni

energie 149 kJ/mol; délka 149 pm). Rad vazby je 1.
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Interakéni diagram a valen¢ni molekulové orbitaly O,
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Obr. €. 9: Valenéni molekulové orbitaly O,
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4.9. F,

Fluor se standardné vyskytuje ve formé molekuly F,, ktera ma elektronovou konfiguraci

(diagram ¢. 7) identickou s peroxidovym iontem. MO jsou zobrazeny na obrazku ¢. 10.

Takovéto dvé molekuly nazyvdme izoelektonické. Rad vazby je 1, disociaéni energie

155 ki/mol a délka vazby 141,2 pm . Tyto hodnoty jsou velmi podobné hodnotém O3

Molekuly, u nichZ je obsazen Izm, protivazebny orbital (0,", 05, 0,7 05%, Fy), se vyznaluji

znacnou chemickou reaktivitou. Vazby jsou relativné slabé, daji se tedy snadno prerusit,

a atomy s neparovymy elektrony mohou lehce tvofit vazby s jinymi atomy.

4.10. Ne,
Neon se bézné vyskytuje jako plynny atom. Molekula Ne, by méla stejny pocet dvakrat

zaplnénych vazebnych a protivazebnych MO (diagram €. 8; obr. €. 11), coz by vedlo k fadu

vazby 0, a proto neexistuje.
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InterakEni diagram a valen¢ni molekulové orbitaly F,
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Obr. €. 10: Valenéni molekulové orbitaly F,
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Interakéni diagram a valencni molekulové orbitaly (neexistujici) Ne,
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Obr. €. 11: Valen&ni molekulové orbitaly neexistujici molekuly Ne,
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5. Slovnicek pojmii a zkratek

Orbital — funkce popisujici jeden elektron; feseni Schrédingerovy rovnice
AO — atomovy orbital

MO — molekulovy orbital

ID —interak¢ni diagram

HOMO (highest-energy occupied molecular orbital) — nejvyssi obsazeny molekulovy orbital

evvs

orbital

pm — pikometr; 1pm = 10 m
eV — elektronvolt; 1 eV = 1,602 176 487 (40) x 107*°

lonizacni energie - energie potrfebné k prevedeni jednoho molu plynného atomu na jeden
mol jeho kladného iontu

Elektronova afinita - zména energie, ktera nastane, kdyz pfevedeme jeden mol plynného
atomu na jeden mol plynného zaporného iontu

Hundovo pravidlo: Degenerované orbitaly se postupné zaplnuji nejdfive jednim elektronem
se shodnym spinem a teprve potom se doplfuji na elektronové pary.

Vystavbovy princip (Aufbau princip): Jeden orbital je mozno obsadit nejvyse dvéma elektrony
tak, Ze orbitaly s niZsi energii se zaplfuji dfive nez orbitaly s vyssi energii.

Pauliho princip vyluénosti: V jednom orbitalu existuji nejvice 2 elektrony s opacnym spinem.

X-ray difrakce: Jinak rentgenova strukturni analyza, je experimentdlni metoda studia
krystalickych latek pomoci difrakce paprskil X, kterd poskytuje Udaje o rozloZeni
elektronovych hustot a tim i polohach atomovych jader.

Paramagnetismus: Paramagnetické latky jsou latky, jejichz magneticka susceptibilita je vétsi
jako 0.; jsou vtahovany do magnetického pole. Prfi¢inou paramagnetismu jsou
nesparované elektrony.
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6. Zaver

vvvvvv

zakladni vyzkum. Vysledky studia elektonové struktury molekul mohou vradé pfripadi
predejit zbytecnym a pfedem k nelspéchu odsouzenym laboratornim syntézam. Diky velmi
dobré shodé teoretickych vypoctli a experimentalnich chemickych vysledk, kterou jsem mél
sanci sdm ovéfit, Ize témér presné urcit vlastnosti a chovani molekul. BEhem své prace jsem
mél moznost se seznamit s jednim z nejlepsich program( na kvantovou chemii ADF, jenZz ma
v dnesni dobé Siroké vyuZiti nejen pro ucely fyzikdlni chemie. Tento program se masivné
rozsifil i mezi odborniky na biologické makromolekuly. Diky velké presnosti a mnoha
moznym nastaveni vypoctll ma tento program v sobé do budoucnosti jisté velky potencial.
S jeho pomoci jsem vytvoril interakéni diagramy diatomickych molekul prvkd druhé periody
a doplnil je o jejich molekulové orbitaly. Z nich poté vyvodil (a hlavné pochopil) zavislost

vlastnosti a chovani molekul na jejich elektronové strukture.

Cast vysledk( tohoto projektu je zvefejnéna na http://cheminfo.chemi.muni.cz/ianua/A2/.
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