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5 Chemicka vazba

V nadem realném svétd setrvavaji atomy jen vyjime¢nd v izolovaném stavu, {j. jen ve vy-
jimeénych pfipadech na sebe navzijem nepisobi (neinteraguji spolu). Velkou schopnost setrvat
v izolovaném stavu maji pouze atomy vzicnych plyni. Atomy ostatnich prvkd se spolu nesdruZuji
jen tehdy, kdy? tepelny pohyb dosahne takové intenzity, Ze viechna vznikajici meziatomova spojeni
jsou soustavné rudena. Casto také ziistavaji izolovany napt. atomy pohybujici se v kosmickém pro-
storu, kde jejich potet v jednotce objemu je velmi maly a pravdépodobmost vzajemné srazky miziva.

V naprosté vé(3ing situaci i podminek viak dochazi ke sdruzovani atomi. Jejich vzajemnou
interakci se vytvareji vétsi & mensi shiuky. Vznikaji skupiny atomd téhoz druhu (molekuly a kry-
stalové mtizky prvkd) i skupiny atomd riizného druhu (molekuly a krystaly sloudenin).

Podstatu pojitka, které se pfitom mezi atomy vytvati a bréni jejich opétnému oddaleni od
sebe, se pokusime objasnit tak, Ze si podrobngji rozebereme vn&jsi znaky jeho vzniku v nejjednodusdi
moné situaci — pfi vzajemném piibliZeni dvou izolovanych atomid. Pokud jsou atomy schopny
vytvotit mezi sebou pojitko, dochazi nejprve k tomu, Ze pfi zmenSovani vzdalenosti mezi atomy
zaénou zvolna piisobit nezanedbatelné pitazlivé sily, které donuti atomy k dalsimu priblizovani.
V druhé fazi d&je vzajemné priblizovani atomi ustane'). Atomy spolu setrvavaji v kontaktu na
urditou vzdalenost?). Rikame, Ze mezi atomy vznikla chemickd vazba. Kdybychom cht&li nyni atomy
od sebe opét oddalit tak, aby se znovu nesetkaly, museli bychom vynaloZit urcité konetné mnozstvi
prace. Kdybychom naopak chtéli, aby se atomy dale k sob& piiblizovaly a hluboce se pronikaly
svymi elektronovymi obaly, museli bychom na stlatovini dvojice atomd vynaloZit op&t praci.
Jeji mnozstvi by bylo v tomto piipad€ znacné.

Misto slovniho popisu situace pfi vzniku chemické vazby lze pouZit jednoduché grafické
zobrazeni (obr. 5-1). Soufadnici x je vyjadiena vzdalenost mezi obéma atomy (tj. vzdalenost mezi

Obr. 5-1. Zavislost potencialni energie soustavy dvou atomi A a B
na jejich vzajemné vzdalenosti. Atomy vytvateji pti ptiblizeni chemickou
vazbu

1Y Predpokladejme, %e atomy se k sobé pfiblizuji rychlosti v— 0 a nemaji v disledku toho Zidnou kine-
tickou energii.

%) Presné feteno, realné atomy budou oscilovat (kmitat) kolem urgité hodnoty této vzdélenosti. Kmitani
bude projevem pritomnosti tepelné energie v daném systému.
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jejich jadry). Na svislé soutadné ose se vynasi potencialnj energie soustavy, tvofené dvojici atomi
A a B. Energie, kterou ma dvojice atomii Ve vzdalenosti x — o, je definitoricky povazovana
za rovnu nule.

Je mozné si pfedstavit, ¢ atom A je umistén v podatku soufadného systému (pozice A)
a atom B se k nému bliZi po soufadné ose x. Vidime, e pti priblizeni atomu B {napt. do pozice B')
klesd potencialni energie systému na hodnotu E, <0, atomy se pfitahuji a systém samovolné
»8jizdi” do energetick¢ho minima (potencialové jamy). :

Minima dosahne energie systému pfi vzijemné vzdalenosti atomii x = | (pozice B"). Mezi-
jaderna vzdalenost [ se oznaduje jako délka chemické vazby. Energie systému v tomto okamziku
je B, = —D. Energie D sc nazyva disociaéni energie vazby nebo prosts jen energie vazby. Rovna
se praci, kterou je tfeba vynaloZit, ma-li se roz§t&pit vazba mezi dvéma atomy a maji-li atomy
prekonat pfitazlivé sily a vzdalit se od sebe do nekoneéna.

Z grafu je vidét, Ze dalsi piiblizovani atomi je spojeno s prudkym vzristem potencialni
energie (napt. v pozici B” ma jiz soustava potencialni energii E, > 0).

Vazebné interakce atomil se ptipad od pripadu rizni hodnotou délky vazby I a energie
vazby D. Vyjadtuje to obr. 5-2.

Obr. 5-2. Zavislost potencialni energie atomti na jejich
vzajemné vzdalenosti pro tfi riizné systémy. Systém 1
vytvati vazbu dlouhou a nepevnou. Systém 3 se naopak
vyznacuje vznikem kratké a pevné vazby

Nekdy je hloubka potencialové jamy, tj. energie vazby D, tak mala, ze k oddaleni atom?f
od sebe dochazi jiz v diisledku jejich tepelného pohybu. Takovéto vazby zfistavaji zachovany jen
Pfi nizkych teplotach.

Naopak hlubokymi energetickymi minimy, a tedy velkymi energiemi, se vyznacuji vazby
mezi atomy v latkach, které jsou tepeln& velmi odolné.

Nase dosavadni avahy lze pongkud zobecnit a Fici, 7e o vzniku Jjedné &i vice chemickych vazeb
(s elektrony v zakladnim stavu) se hovoFi vidy tehdy, kdy# uréitd soustava piivodné izolovanych atomii
po jejich vzdjemném priblizeni sni%i svou potencidlni energii a ocitne se v energetickém minimu. Atomy
pfitom zaujmou ur&ité geometricky specifikované pozice').

Je tfeba zminit se je¥t& o druhém typu interakce, ktera miize nastat pti kontaktu dvou
(nebo vice) atomd. Pro dvojici atomi je znézornéna na obr. 5-3. Tato tzv. nevazebnd interakce se

') Vyjadfovani vzniku chemické vazby ktivkou potencidlni energie se mize pouZit i pro slozit&jsi, vice-
atomové celky. Je pak oviem nutné opustit nazornou grafickou piedstavu a piejit k vyjadteni v trojroz-
mérném i vicerozmérném prostoru pomoci matematickych vztahd. V moderni teoretické chemii je v né-
kterych specialnich oblastech tento zpiisob velmi bézny.

79



vyznaluje tim, e pfi ni potencialni energic soustavy se zmensujici se vzdalenosti mezi atomy
monoténnd vzriista. Atomy se odpuzuji, snai se co nejvice od sebe vzdalit. Interakce samoziejme
nevede ke vzniku vazby.

Az dosud jsme se zde zabyvali jevovym (fenomenologickym) popisem interakce atomd.
Samotné podstaté jevu porozumime v dalsi Zasti této kapitoly.

& Obr. 5-3. ZAvislost potenciélni energic dvojice atomit na jejich vzajemné
? vzdalenosti pti nevazebné interakcei
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51 VAZBA V MOLEKULE VODIKU

Je znamo, e atomy vodiku se velmi rychle spojuji za vytvateni molekuly H,. Pribéh za-
vislosti potencialni energie E, dvojice atomi vodiku na jejich vzajemné vzdalenosti tedy musi
byt vyjadien k¥ivkou téhoZ typu, jako je ktivka na obr. 5-1.

Pokusme se objasnit, co je pfidinou zmengeni energie atomil vodiku pfi jejich vzajemném
pfiblizeni.

Moznost interakce jader obou atom{ méZeme vyloutit. Jaderné sily maji kratky dosah
a jejich vliv by se projevil aZ asi pfi 10*krat mendi vzdalenosti mezi jadry, nez jakou pozorujeme
pfi vzniku molekuly H, (délka vazby I(H,) = 74 pm). To oviem znamend, Ze pfi¢inou zmenseni
energie jsou zmény v elektronovém obalu obou atomd po jejich ptibliZeni na vazebnou vzdalenost.

Celou situaci si lze predstavit tak, jak je znazornéno na obr. 5-4. Dva izolované atomy
vodiku bliici se k sob® jsou z energetického hlediska dve priblizujici se potencialové jamy. Jejich
Castetnym prinikem vznikd dvoustfedova potencialova jama — molekula vodiku. Atomy vodiku
mély v zakladnim stavu uspofadani elektronového obalu Is!. V molekule H, musi byt oba pfi-
tomné elektrony umistény energeticky hloubgji (tj. nize) nez v pavodnich izolovanych atomech.
Jinak by pfi ptiblizeni atomt a vytvofeni molekuly neklesla potenciaini encrgie vzniklého utvaru.
Experimentalng lze prokazat, Ze elektrony v molekule H, maji vykompenzovany spin (4j. zakladnim
stavem molekuly je singletovy stav). Znamena to, Ze dva elektrony v molekule H, jsou spoletné
umistény na njakém nové vytvofeném orbitalu. Obrazek 5-4 znazorfiuje energii tohoto nepojme-
novaného molekulového orbitalu niZe o vzdélenosti §, neZ je energie orbitalu Is izolované¢ho
atomu vodiku.

T T ¥ Y
A(;F—————'——_ | | == jAO
YT v

Obr. 5-4. Schematické vyjadieni
energetickych zmé&n pfi tvorbé molekuly H,
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Takovyto jednoduchy vyklad uspofadani elektronti v molekule vodiku nas piimo dovadi
k mySlenkdm a zdkladnim pfedstavam dnes nejroziifensjsi teorie chemické vazby -- teorie mole-
kulovych orbitalii.

) Teorie molekulovych orbitald

Ziklady této teorie vybudovali v letech 1928 az 1932 Hund, Heizberg, Lennard-Jones
a Mulliken. X jejimu intenzivnimu a soustavnému rozvijeni a propracovavani doslo teprve o dvé
desetileti pozdgji a trva dosud.

Zakladem uvedené teorie je pfedstava, Zze kaZda molekula je vlastné polycentricky Gtvar
tvofeny souborem atomovych jader, v némz jsou na uritych orbitalech umistény elektrony patfici
molekule. Témto orbitalim se fika molekulové orbitaly (dale jen MO). Svymi vlastnostmi, pod-
statou a pravidly svého obsazovani elektrony jsou MO analogii AO.

Pravé tak, jako lze vyhledat soubor AO atomu, je mozné hledat i soubor MO uréité mole-
kuly ¥eSenim aplikované Schrédingerovy rovnice. Formulovat rovnici a vnést parametry vznikajici
molekuly do matematického popisu neni obtizné. Prakticky nedostupné je viak fefeni rovnice,
tj. uréeni energii jednotlivgjch MO a zpiisobu rozprostranéni MO v molekule. I nejjednodussi
systém — dv& atomova jadra a jediny elektron — lze feSit pouze priblizn& a aZ po zavedeni né-
kterych zjednodugeni.

Teorie se proto — aZ na vyjimky — touto cestou neubira. Misto toho se snazf odvodit tvar
i energii MO z tvart a energii AO t&ch atomb, které molekulu vytvarteji.

VyuZivd pfitom jednak predstavy priniku a prekryvu n&kterych plivodnich AO pfi pfi-
blizeni atomii, jednak predstavy o vytvateni vinovych funkci MO linearnimi kombinacemi vino-
vych funkei AO. Tato pracovni metoda teorie MO se nazyva metoda linedrnich kombinaci AO.
Viilo sc pro ni oznateni MO-LCAO (z angl. Molecular Orbital — Linear Combination of Atomic
Orbitals).

Postup MO-LCAO ma velmi dobré teoretické zdivodnéni. Navic jeho praktické pouziti
k vykladu vazby v molekulach se pin& osv&d&uje. Seznamime se proto s jeho principy.

AD' AQ" AQ' AQ" AQ' AQ"
Ninali] N §>>0
pokles mezijoderné vzddlenosti Obr. 5-5. Piekryv AO.
vzrist phekryvu Oblast pickryvu je Srafovana

Prostorovy priinik dvou AO patficich dvéma atom(im, které se k sobé piiblizily na vazebnou
vzdalenost, se nazyva prekryv. Se zmenujici se vzdalenosti mezi atomy se prekryv zvétSuje (obr. 5-5).
Velikost ptekryvu vyjadfujeme tzv. integrdlem piekryvu S. Hodnoty § jsou mirou relativniho pri-
niku AO a pohybuji se v intervalu od § = 0 (pro vzdalené atomy) do S = 1 (pro pomyslnou situaci,
kdy se dva atomy pronikly tak, ze jejich mezijaderna vzdalenost je nulova).

Dva pronikajici se orbitaly AO’ a AO” popsané vinovymi funkcemi P(AO') 2 P(AO") se
Pfi ristu hodnoty S méni na dvojici orbitala MO® a MO* ), jejich vinové funkce ¥(MOY)
a Y(MO*) jsou ureny podminkami

P(MO®) = fee[ #(AO') + P(AO")]

¥(MO*) = fee[ ¥(AQ") — ¥(AO")] G-

') Vyznam a pavod indexd b a * uvedeme pozdéji.
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tzn. jsou funkcemi linedrnich kombinaci pivodnich AO. V rovnici (5-1) byl vyu7it jeden ze zékladnich
postulati kvantové mechaniky, platnost tzv. principu superpozice stavii. Princip superpozice staviy
udava, 7e v fadé moznych vinovych stavd systému, danych vinovymi funkcemi W, W2, Y- Y
ligicich se navzajem hodnotou ngjaké mechanické veliCiny (hybnosti, cnergie atd.), musi existovat
také vinovy stav ¥ vyjadieny jejich linearni kombinaci:

Y=oy s+ eyt aly (5-2)

Ziskana vinova funkce ¢ predstavuje dalsi nezévisié feseni Schrodingerovy rovnice téZe soustavy.

i 1
P
—7 Mo*
/, 1/’ '
AD' ///’ !
W] S~o
AQ" | Taaa b
i b=, MO
{ boTSG
' s T . . .
! . . ! Obr. 5-6. Energeticka diferenciace hladin MO® a MO*
! H i ! pti vzristu hodnoty integrlu prekryvu S
$=0 —

Hladiny energic MO® a MO* vzniklé linearnimi kombinacemi piivodnich AQ jsou zna-
zornény na obr. 3-6. Pfi interakci dvou AO (napt. AO’ 2 AQ") jsou pti velké vzdalenosti mezi atomy
(4. pti S = 0) oba MO shodné s pivodnimi AQ. Teprve pfiblizeni atomil a postupny vzrist S
na nenulovou hodnotu (S > 0) znamena podstatnou zménu situac, nebot se vytvati dvojice MO,
které se s prohlubujicim se prinikem a zmenSovanim mezijaderné vzdalenosti atomf od sebe
energeticky vyrazné diferencuji.

Z obr. 5-6 je vidét, 7e energie orbitalu MO® — oznacime ji E(MO®) — je men3i neZ energie
orbitalu MO* — znag&ime E(MO?*). Poloha energetickych hladin E(MOP) a E(MO¥) v ptipadé,
7e se pronikaji tytéz AO dvou atomd téhoZ prvku (napf. pfi vzniku molekul H,, O, atd.). je
vyjadiena vztahy

EMOY) = a4 P70

1+

s (5-3)
EMO¥) = o - P 2%

1=

Velicina o (tzv. coulombicky integral) vyjadiuje energii obou pronikajicich se AO v dobg,
kdy oba atomy byly od scbe vzdaleny a mohly byt oznageny jako izolované (viz téz obr. 5-7).
Velitina B (tzv. rezonanéni nebo vyménny integrdl) vyjadfuje interakéni encrgii obou puvodnich
AO a je zavisla na velikosti integralu piekryvu S.

Hodnota integralu prekryvu S je pfi vzniku vétSiny chemickych vazeb nevelka (S — )
a proto mizeme v hrubé aproximact malé cleny ve zlomku zanedbat a psat

E(MOY) ~ o + f

E(MO*) ~ o — B (5-4)

O picdstavé pekryvu AO a vzniku MO jejich linearni kombinaci lze fici, Ze pro tento postup,
vytvofeny k vysvétleni vazebnych jevi, plati tato pravidla:
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1. pfekryv dvojice AO je acinny, tj. skutetné vede k vytvofeni energeticky diferencovanych
orbitalli MO® a MO, jen tehdy, kdyz piivodni AQ" a AQ” nemaji ptili§ rozdilnou energii,

2. potet MO, které se prekryvem vytvareji, je vzdy (bez vyjimky) roven poétu AO, které
se prekryvu Gicastni,

3. k ac¢innému pickryvu dojde pouze tehdy, kdyz AQ' a AO” maji stejou symetrii k ose
vznikajici chemické vazby,

4. energeticka diference mezi dvojici vzniklych orbitald MOP a MO* je tim v&tsi. ¢im vt
je integral prekryvu S puvodnich AQ a AO”.

Obsuh a vyznam (&chto pravidel pochopime postupné pii pouziti teorie MO a'jeji pracovni
metody LCAO k FesSeni vazebnych pomérii v molekulach.

) Popis molekuly H, mctodou MO-LCAO

Vratime se nyni k probiému chemické vazby v molekule H,. Podle teoric MO-LCAQ si
lze vznik molekuly H, pfedstavit jako prinik a linearni kombinaci orbital@ 1s ptvodnich izolova-
nych atomii. Znazornime si energetickou situaci pfi tvorbé vazby v molekule vodiku zplsobem,
ktery jsme jiz jednou pouzili u obr. 5-4. Nyni viak ji? mizZeme identifikovat dva z orbitaltl vzniklé
molekuly H,, a to orbitaly MO® a MO*. Toto schematické vyjadieni je uvedeno v horni &Asti
obr. 5-7. Z obrazku je patrny fyzikaini vyznam coulombického integralu « i vyménného integralu
v procesu vzniku molekuly H,. Je téz vidét, ze jak #, tak f maji zapornou hodnotu.

AQ" =15

Obr. 5-7. Uspotadani diagramu MO
molekuly H, (dolni ¢ast obrazku)
zjednodugené vyjadiuje energetickou

situaci tohoto dvouatomového systému
(horni ¢ast obrazku). (Znaceni MO symboly
MO AQ" ol a o¥ je objasnéno v odd, 5.2}

Orbital MO® ma proti plivodnim AO atomil vodiku mensi energii, jak bylo poradovano
pii primirnim popisu energetické situace znizornéné na obr. 5-4. Elektrony Is obou atomii vo-
diku jsou v procesu tvorby molckuly preneseny na orbital MO®, &im? je podstatné snizena encrgie
celého systému. Orbital MOP je tedy ,zodpovédny* za pokles cnergie, a tim i za vznik vazby.
Nazyvame jej vazebny orbital. Odtud pochazi i jeho znageni exponentem b (zangl. bonding — vazba).

Druhy 2z dvojice vzniklych orbitald molekuly H, — orbital MO* — je energeticky velmi
vysoko a v piipadech, kdy dojde k jecho obsazeni clcktrony (¢ molckuly vodiku tomu tak neni).
plsobi proti vytvoreni vazby. Oznacujeme jej nazvem protivazebny orbital. Vzilo se jeho znageni
hvézditkou, popf. té exponentem a (z angl. antibonding — protivazebny).

Diagram v dolni &asti obr. 5-7 je zjednodusenym obrazem situace z horni &sti téhoz obrazku.
Tento zpiisob znazorfiovani vzniku MO z AO se pi tvorbé chemickych vazeb v teorii MO velmi
Casto pouziva pod nazvem diagram molekulovych orbitalit (diagram MO). Nyni si jesté poviimneme
toho, jak jsou orbitaly molckuly H, vyvinuty prostorové.
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Rozprostranéni hustoty pravdépodobnosti vyskytu elektronu obou orbitaln MO® a MO*
vyjadfuje obr.5-8. Orbitaly jsou znazornény v fezu. Mista nejvétsich hodnot ¥2(MO®) a Y3{MO*)
jsou na obrazku nejtmavii. Oba utvary maji osu symetrie, kterou je spojnice jader atomd, a stfed
symetrie, leZici uprostied spojnice. Na obrazku jsou znazornéna i znaménka vlnové funkece ¥
obou orbitali. Neni jisté tieba znovu zdfrazfiovat, ze v molekule H, neni orbital MO* obsazen

Obr. 5-8. Rez orbitaly MO® a MO*. Mista
s nejvy$si hustotou pravdépodobnosti
vyskytu elektronu jsou nejtmavsi

b= b
MO” = G

a e dislokace hustoty pravdépodobnosti vyskytu elektronu orbitalu MO* je proto tieba chapat
podminéné. Pokud by byl elektron nebo cely elektronovy par vynesen z jakychkoli pfi¢in na
orbital MO¥*, zaujal by prostorové pozici znizornénou obrazkem. Takovyto utvar by byl zcela
nestabilni a rychle by se rozpadl na dva izolované atomy.

52 MOLEKULOVE ORBITALY

Na jednoduchém piipadu vazby v molekule H, jsme si objasnili &ast zakladnich pojmi,
se kterymi operuje metoda MO-LCAO pii vykladu vazeb mezi atomy. Nyni se obecné seznamime
s tim, které kombinace AO (tj. které prekryvy) jsou z hlediska teorie pfipustné a vedou ke vzniku
vazebné vyznamnych MO. Soutasné pozname dali symboliku MO a zakonitosti v jejich obsa-
zovani elektrony.

Tubulka 5-1. Ucinné prekryvy v systému orbitalti s, pa nékterych orbitalt d

Kombinace AO Energie Tvar MO Typ MO

*
S+s 6
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AN A ve-v - o/ 6
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5) (P ] | 6
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s*d, 6oy2 - YA
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kombinace AQ Energie Tvar M0 Typ MO
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Kombinace AO Energie Tvar MO Typ MO

xy+dxy 6;:
Gl -

d

v, )i, y

W(dxy)w(dxy}\ 6;’

[ MO typu o, 1, 3

MO nemohou vznikat libovolnou kombinaci AQ. Piekryv je efektivni, tj. vede ke vzniku
dvojice MO® a MO¥, jenom v pripads, e se jim v mistech geometrického priniku AO neanuluji
vlnové funkce.

Uginné prekryvy dvojic AO v systému orbitald s, p a n&kterych orbitalli d, tvary vzniklych
vazebnych i protivazebnych MO a jejich symboliku uvadi tab. 5.1. Tvary vsech orbitald jsou
schematicky vyjadfeny obrysovou plochou, kterd vymezuje mista s velkou hustotou pravdépodob-
nosti vyskytu elektronu. Aby zfistala zachovana jednoznagnost, srozumitelnost a véend spravnost
znadeni orbitald, bylo proto pro dvouatomové molekuly smluveno pouzivani soufadného systému
podle obr. 5-9. Na spojnici jader atomi lezi ob& osy z svymi kladnymi sméry. V tab. 5-1 lze najit
tfi typy MO lisicich se principialné svym prostorovym uspoiadanim a symctrii. Tyto tfi typy
orbitalii oznadujeme pismeny o, © a 8. ZjednoduSené nam je ukazuje obr. 5-10. Za vsechny orbi-
taly o je uveden orbital o?, za orbitaly m orbital n® a za orbitaly & orbital 8, (viz str. 84),

X X
(, 3 ,
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1

H !

i

H

i

1

z z E
( oo
: L3
Obr. 5-9. Smluveny soutadny Obr. 5-10. Vazebné i protivazebné MO typu o, & a 8. Srafovanim
systém dvouatomové molekuly jsou vyznaceny nodalni plochy, ¢erné krouzky jsou jadra atomi

Orbitaly o® se od orbitald n® a &° 1i§i ve zplsobu, jakym je u nich umisténa oblast maxi-
mélni pravdSpodobnosti vyskytu elektronu ve vztahu ke spojnici obou jader. U orbitald c°® spoj-
nice touto oblasti prochazi. U orbitald n° a 8" naopak lezi tyto oblasti mimo spojnici jader
a pravdépodobnost vyskytu elektronu na spojnici je nulova. Tuto skutecnost je nezbytn¢ si za-
pamatovat pro dalsi vyklad.

Protivazebné orbitaly o*, n* a 8* maji vidy o jednu nodalni plochu vice nez pfislusné
vazebné orbitaly. To se projevuje tim, ze poCet jejich ,lalokit* je proti vazebnym orbitalim dvoj-
nasobny. Protivazebné orbitaly jsou téz zndzornény na obr. 5-10.
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V tab. 5-1 si lze pii jejim bedlivém rozboru poviimnout, z¢ MO vznikd jen kombinaci
takovych AO, které maji (bez zietele na znaménko) toté? magnetické kvantové Cislo m (resp. jsou
odvozeny trasformaci z dvojice AQ tohoto kvantového &isla).

Tak napt. MO typu o tedy vznikaji pouze kombinaci orbitald s, p. a d.., které maji hodnotu
m; = 0. Vznikaji tak moznosti piekryva $-s, s—p., 8- d... p,- P, p.-d,:z a d,=d,.. Tyto 1 dal$i mozné
kombinace orbitalii s kvantovym ¢islem m; = +1 a m; = +2 ukazuje tab. 5-2. Ucinné kombinace
jsou vyjadieny dvoustrannymi §ipkami').

Tubulka 5-2. Ptehled G¢innych piekryvii v systému AOs.pad

2 a
AIRORCaC:
(A

020\ 020N
;’é 0 +1 +7
e 6 1 6

Abychom dokreslili vyklad pfedstav o zpdsobu piekryvit AO, uvedeme jeté pfiklady jejich
neddinnych prekryvii, které nevedou k vytvateni dvojic vazebnych a protivazebnych orbitald,
a které proto vyludujeme z naSich vah. TFi nejbdzngjsi ptipady ukazuje obr. 5-11. Pfi téchto pfe-
kryvech jsou vinové funkce AQ v oblasti jejich priniku anulovany a integral piekryvu je S = 0.

: O
4‘ Obr. 5-11. Neucinny piekryv AO (§ = 0)
p, + d

Sty Pzt By 'z

L) Oznacovani MO

Znageni MO jsme z valné &asti poznali pribézné ve vykladu minul¢ho odstavee. Mizeme
si zopakovat:

1. MO se vyjadfuji zakladnim symbolem (o, = nebo 3) znadicim jejich tvar (viz tab. 5-1).

2. Exponenty b a * (resp. a) vpravo nahofe u hlavniho symbolu vyjadfuji vazebnost a proti-
vazebnost MO. Pokud MO ma vétsi energii nez ptivodni nepfekryté AO, nazyva se protivazebny.
V opaéném piipadé se hovofi o orbitalu vazebném.

V systému orbitald molekuly se mohou vyskytnout i takove, které jsou energeticky (a vetsi-
nou i geometricky) témét shodné s pivodnimi AO. Mnohdy to byvaji skutecné AO valenéni sfery
nékterého z atomd, které vlivem své prostorové orientace nepodlehly pfekryvu. Rikame jim
nevazebné orbitaly.

3. Nevazebné orbitaly se oznaduji tak, 7c se u symbolu orbitalu vynechavi exponent
vpravo nahofe”?).

Y) Je tteba znovu zdiraznit, %e viechna tato tvrzeni a uspofadani tabulek 5-1 a 5-2 jsou formalné spravni
pouze pro soufadny systém podle obr. 5-9. Zména soufadného systémo by sice neovlivnila objektivni sku-
te¢nost zplsobu prekryvu AO a charakter vzniklych MO, ale vyrazné by pozménila jejich symboliku.
l_) Nekdy se téz nevazebnému orbitalu dava exponent n.



Pii aplikaci predstav MO-LCAO na konkrétni systém je mnohem dulezit€jsi v&dét, ze
kterych AO jednotlivé MO vznikaji, neZ znat jejich presnou prostorovou konfiguraci'). Pt zna-
geni MO se proto pouziva jeité dalsi indexovani.

4. Index vpravo dole vedle hlavniho symbolu vyjadiuje genezi MO.

Vyznam index® je uveden v tab, 5-3,

Tabulka 5-3. Indexy geneze MO a jejich vyznam

Kombinace AO s+ s p. + P d,. +d;: S+ p, s +d.. p. + d.2
o
Index s z 22 s,z s, 22 z, 2% J
Kombinace AO Px + Px Py + Py dxz + dxz d)'z + dyz Px t+ dxz Py + dyz
n
Index X ¥ Xz yz X, Xz ¥, ye
Kombinace AO dyy + dyy dooye +daoy
S
Index Xy Xt —y?

Piiklady znaleni MO:

o,  je vazebny MO typu o vznikly kombinaci AO typusa AO p,
n¥,.  je protivazebny MO typu m vznikly kombinaci AO p, a d,.
&% . , Je vazebny MO typu § vznikly kombinaci dvou AO d,: -2

T, Jje nevazebny MO piedstavovany v podstaté nezménénym AO p,

[ ) Vystavbovy princip v systému MO

Elektrony jsou ve vzniklé molekule umistény tak, aby systém jako celek mé&l co nejmensi
energii. Proto ty AO, které nepodiehly procesu ptekryvu s jingm AO (jsou to orbitaly vnitini,
s malymi hodnotami hlavniho kvantového &isla), jsou plné obsazeny elcktrony, stejné jako tomu
bylo u izolovanych atomi. Elektrony z valenénich sfér atomd se rozmisti do systému MO zpa-
sobem vyplyvajicim z obecnych pravidel, jez jsou shodné s pravidly pro zapliiovani AQ.

1. Nejdtive se zaplituji MO o nejniZ3i energii.

2. Pti zapliiovani MO je respektovan Pauliho princip. Stejné jako u AO mohou se i u MO
vyskytnout ptibuzné orbitaly o shodné energii. Také pro n& pouZivame nazev energeticky dege-
nerované orbitaly.

3. Obsazovani degenerovanych MO se Eidi Hundovym pravidlem.

Energetické pofadi MO l7ze zjistit bud obtiznymi a naroénymi teoretickymi a teoreticko-
-empirickymi kvantové mechanickymi vypoéty, nebo se mohou zji§fovat experimentaing, hlub$im
rozborem nékterych druht spekter molekul, popf. jinych jejich fyzikalnich a fyzik4ln& chemickych
vlastnosti. :

Pocetné i experimentalné nalezené posloupnosti MO se obvykle vyjadiuji graficky pomoci
diagramit MO. Na levém i pravém kraji diagramu jsou znizornény pivodni AO atomu. Uprostfed

') Z tab. 5-1 je proto vyhodn&jii si pamatovat kombinace AO v levém sloupci tabulky neZ tvary vznikiych
MO uvedené vpravo.
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Jjsou znazornény vznikajici vazebné, protivazebné a nevazebné MO. Vertikalni soufadnice dia-
gramu ma vyznam energie. Energetické hladiny orbitalii se vyznacuji kratkou horizontalni Gsetkou,
na niz mohou byt &tveretkem (nebo krouzkem) znazornéna mista, kiera obsazuji elektrony. Podtem
blizko sebe umisténych horizontalnich tsedek nebo podtem &tveretkd na jedné wisece se vyjadiuje
energeticka degenerace orbitali. Diagram MO ma obvykle konfiguraci odpovidajici obecnému
blokovému uspofadani na obr, 5-12.

Obr. 5-12. Obecné blokové znazornéni
A _____i"'"i'______ X (plnou &arou) hypotetického diagramu MO
/ —d \ . " - P 4
/ pr‘otivuLzebné mo* |\ (arkované) blize neurceného systému
/I \\
S / I s s \\
L--dr ~! -:' e .(./—/4 AT \
[ T | \ \\ R
\ i
N B i Wi
r= N _"\’,'—— - 1P // -- )
""" 1= nevizeng Mo /| AO valendni sféry
AO valentni sféry \\ //
\ == /
_____ »l [N v
[
vazebné Mo® ——-r _1:"1'---
A emied
LN
vnitini AQ vhitinf AQ = MO vniténi AQ
(vynechdvaji'se) (vynechdvaji'se) (vynechdvajise)

§ fadou diagramii MO se seznamime v odd. 5.3 pfi vykladu vazebnych pomérti v nékterych
molekulach. Teprve na konkrétnich ptipadech pfesndji porozumime zplisobu a vyznamu uspofé-
dani diagramt MO.

® Rad vazby

Ze vicho, co jsme dosud uvedli, vyplyva, Ze ptitomnost MO neobsazenych elektrony se
v celkové energii tvaru neprojevuje. Neobsazené orbitaly jsou fyzikalng nerealné. Stejng, jako tomu
bylo v ptipadé AO, kaZdy z nich pouze pfedstavuje pomyslné vyjadfeni moznosti, jak by se mohl
v prostoru molekuly zalit pohybovat elektron nebo dvojice elektrontt s opaénymi spiny (elek-
tronovy par).

Naproti tomu obsazené orbitaly maji fyzikalni smysl, ovliviiuji celkovou energii systému.
Zaplngni vazebnych orbitalt energii sniZuje a je pti¢inou vazby. Dojde-li k zaplnéni protivazebnych
orbitalii, energie naopak vzroste a jejich obsazeni piisobi protivazebng. Obsazeni nevazebnych
orbitalt ke zm&né celkové energie systému nepfispiva nebo pispiva jen nepatrng,

Zda vznikne v daném utvaru vazba a jak bude pevna, o lom rozhoduje vysledna energeticka
bilance. Pfevazi-li d&j sniZeni energie, vazba se tvoti, v opa&ném pripadé nikoliv.

Velmi dobrou charakteristikou vzniklé vazby je velitina, které se Fika fdd vazby. Je to &islo
urujici rozdil mezi po¢tem elektrond ve vazebnych a pottem elektronti v protivazebnych orbitalech
molekuly, déleny dvéma:

¥ n(MO®) ; n(MO*) (5-9)

kde X je Fad vazby, (MO®) — polet elektroni ve vazebnych MO a n(MO*) — poget elektront
v protivazebnych MO. Pozdgji pozname, Ze ¥ad vazby nemusi vzdy nabyvat celistvych hodnot.
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53 VAZBA VE STEJNOJADERNYCH DVOUATOMOVYCH MOLEKULACH
A MOLEKULOVYCH IONTECH

Elementarnich poznatki z teorie MO-LCAO nyni vyuZijeme k vykladu vazeb v molekulach
a molekulovych iontech, tvofenych dvojici atomi téhoz prvku. Molekulam tohoto typu tikame
stejnojaderné (homonukledrni).

® Stejnojaderné molekuly s pfekryvem orbitald Is a Is

Piekryv dvou orbitall 1s jsme jiz poznali pii vykladu vazby v molekule vodiku.

Na obr. 5-13 je uveden diagram MO tohoto prekryvu i moZnosti obsazeni takto vzniklych
MO elektrony. Podle podtu elektront, které do diagramu umistime, vznika obraz vazby v nekolika
nejjednodusich dvouatomovych molekulach a molekulovych iontech.

Poviimneme si postupné jednotlivych &astic.

energie vazby /eV — | 265 | 448 | 247 | -
détka vazhy /pm - | 106 | 7% | 108 -
Fdd vazby 0 |12 p 1 (1] 0
potet elektrond 0 1 2 3 Y
molekulg, resp. 2+ N

molekulovy ion {H; | | He | (Hey)

6* obsazené M0

»-{j-\ — ==+ |*

/ Nt

1s \
K jalis

oo Obr. 5-13. Diagram MO piekryvu AO 1s
‘_D_/ S VIR, UTER TE a ls. Objasbuje vazbu v &asticich H3, H,,
Hey

Molekulovy ion H3* s elektronovou konfiguraci (o)’ (o¥)°

Nema 7adny elektron a byl by pfedstavovan dvojici protont. Rad vazby uréeny vypodétem
podle vzorce (5-5) je 0. Je ziejmé, e v systému nedojde po vzajemném ptiblizeni dvou protoni
ke zmenSeni energie, a naopak oba kladné naboje sc budou elektrostaticky odpuzovat. Moleku-
lovy ion HZ" neni schopen existence.

Molekulovy ion HF (a?)! (c¥)°

Obsahuje jediny elektron, ktery je umistén na orbitalu o?, a jeho energeticky sestup z orbi-
talu Is atomu vodiku pusobi vazebné, Rad vazby je . Castice je redlna, byla experimentaln& pro-
kazana, ma véak malo pevnou vazbu mezi atomy. Délka vazby je pomérné znalné.

Molekula vodiku H, (o?)? (c¥)°

Stabilni Gtvar, v ném2 vazbu mezi atomy zprostfedkovava elektronovy par na orbitalu of.
Rad vazby je 1. Délka vazby je nejmensi a energie vazby nejvétsi ze véech dosud uvedenych Zastic.

Molekulovy ion Hej nebo Hj (of)? (c¥)!

Maji v orbitalu o stejné jako molekula H, dva vazebné elektrony, ale navic v orbitalu o¥
jeden elektron piisobici protivazebné. Rad vazby je proto opét pouze 3. Utvary se strukturnimi
parametry podobaji iontu Hj .
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Molekulu He, (of)? (o¥)?

V diagramu MO je piné obsazen jak orbital o, tak i orbital o* Rad vazby je tedy 0. Pfi
piiblizeni obou atomiit He nedochazi k poklesu energie v tomto systému a vazba se netvori. Mole-
kuly helia ziistavaji jednoatomové.

® Stejnojaderné molekuly s prekryvem skupin orbitalG 2s2p a 2s2p

Pro popis vazby v dvouatomovych molekulach prvki od Z =3 az do Z = 10 je tieba
vytvofit schéma MO tim, Ze se piekryvaji dva soubory orbitalt patficich do druhé kvantové sféry
obou atom. Inciduji spolu tedy dva dosti sloZité systémy AO zpsobem znazornénym na obr. 5-14.

Obr. 5-14. Dva interagujici soubory
orbitall 2s 2p (orbitaly Is jsou ulozeny
hluboko uvniti elektronového obalu atomu
a interakci nepodléhaji)

Za pomoci tab. 5-1 neni nesnadné vyhledat kombinace AQO, kter¢ jsou schopny u¢inného
prekryvu. Jsou to piedevsim tyto dvojice:

2% + 2 — of + orl)
2p, + 2p. — o + of
2p, + 2p, > W + n}
2p, + 2p, — 10 4+ 7¥F

Energetick& posloupnost viech vzniklych MO je dana fadou

ot <of<ol<nd=nd<n¥=nf<or (bezinterakce s-p).

Jednoducha geometricka pfedstava umoZituje pochopit, Ze velikost pfekryvu obou orbi-
talli 2p, a obou orbitall 2p, pii vzdjemném piibliZovani atomd po ose z (viz obr. 5-14) je stejna.
Ponévadz jde o AO stejncho typu (kvantova Cisla 1 =2, [ = 1), jsou vysledkem piekryvu dvé
dvojice energeticky rovnocennych, tedy degenerovanych orbitaldt 1%, o a ¥, k.

V seznamu piipustnych kombinaci AO jsme je$t€ vynechali dvojice 2s + 2p. a 2p. + 2s
(pofadim vyjadfujeme orbitaly levého a pravého atomu - obr. 5-14). Tato interakee orbitali se
u atomll s malou cnergetickou diferenci mezi orbitaly 2s a 2p, €asto projevuje zménou energetic-
ké¢ho potadi vzniklych MO. Energetick4 posloupnost MO je v tomto piipadé dana tfadou

b

oy <of<nl=qb <ol <mt=nf<of (sinterakei s-p)

Vyjadienim obou mozZnych situaci je dvojice diagrami MO na obr. 5-15. Je platna pro dvou-
atomov¢ orbitaly molekuly prvkii od Z = 3 az do Z = 10. PouZijeme ji k vykladu vazhy v mole-

") Hlavni kvantové &islo n se u MO obvykle nevyjadiuje.
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kulach téchto prvkd. Umisfovanim potfebnych polti elektroni do diagramu MO dostavame
obrazy vazebnych poméri v jednotlivych molekulach. Zpiisob rozmisténi elektronii do systému
vnitinich AO i na MO molekul znazorfiuje obr. 5-16.

AD MQ AD AQ MO AO

Obr. 5-15. Diagramy MO dvouatomovych homonuklearnich molekul:
a) bez interakce s—p, b) s interakci s—p

energie vazhy /eV - 1299/6,33{9,81 512|161 -
tdd vazby tjfoftr|2]3]2{1]0
potet elektrond 6 18 [16 |12{1|16]18[20
molekula Lig ((Bely By | Co| Ny | 04| Fp INe)s
6!!
o e —
TR : #;;
» \‘:‘\\ 2p B i
s AT
N b b
\\ /I’I——Xih—'!«\ B #‘ .1 llvl [1;1
\ (L '
-0~ - |4 | - -
6
25 g - | [ | 4
X s ] 4 |- |- |- |44~ |-4-|4-| Obr. 5-16. Diagram MO pfekryvu
1s s wle el bt 1. | AO2s2pa 2s2p. Objasiiuje vazbu
gy AR motekutacn
A0 MO A0 Liz, By, C2 N2, O F,

Z obr. 5-16 vyplyva, ze molekuly Be, a Ne, neexistuji, nebof by v nich byly vazebné a proti-
vazebné ptispévky elektronovych pard na jednotlivych MO vykompenzovany.

Naproti tomu molekula dusiku ma fad vazby 3, nebof &tvefice vazebnych orbitald, ping
obsazena osmi elektrony, je kompenzovana jedinym elektronovym parem na orbitalu protivazebném.

U molekul B, a O, vidime, Ze obsahuji po dvou nepéarovych elektronech. Elektrony s ne-
vykompenzovanym spinem jsou schopny silové interakce s vnéj$im nehomogennim magnetickym
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polem. Latky, které na vSech svych atomech nebo jen na n&kterych (na tzv. paramagnetickych
centrech) maji neparové elektrony, jsou vtahovany do nehomogennich magnetickych poli méfi-
telnou silou. Rikame o téchto latkach, ze jsou paramagnetické.*)

Silny paramagnetismus svéd¢i prakticky vzdy o pfitomnosti neparovych elektronti, Do-
kladem opravnénosti teoric MO-LCAO je zjidténi, ze pravé pary boru a plynny kyslik vykazuji
na rozdil od zbylych Sesti zde uvedenych prvku ztetelny paramagnetismus. Vysvétleni paramagne-
tismu kysliku bylo také jednim z prvnich uspéchii teorie MO (1929),

Z obr. 5-16 mOZeme €z postiehnout, ze systém MO u molekul prvk od Li az k N se
vyznatuje interakei s—p, kterd zpsobuje zaménu energetického potadi orbitald o a nf, nb.
U O, a F, jiz tomu tak neni.

Kazdou z molekul na obr. 5-16 charakterizujeme jesté podtem vazeb o, resp. . Za vazbu o,
resp. 1 povaZujeme kazdé obsazeni vazebncho orbitalu o®, resp. n®, které neni kompenzovano

molekula No

Ty Py Px
A ()
TN N BN
= Y4 BN .
| (D)
vazba § vozba Ty vazba 7,
molekula F,
P, b,

Obr. 5-17. Vazby o a n v jednoduchych
@@@> vazby T nejsou pritomny molekulach prvkd

délka vazby / pm 12 | 121 | 126 | 149
idd vazby 2,5 2 15 1
polet elekronl 5 ! 16 17 18
tstice 03| 0,1 05| 0%
S
/ \‘1-(*7!“
IRy = = i =
2p ,/'// N2
\\\\ Y
\N A
WAL -~ g | =t | e | e
2 et |~ | e | 4
cl'
25 /’_D_R__S__Zs I o et Il i
-0~ 0 |
<= = {=H—|—H—|—H—|—H—| Obr. 5-18. Diagram MO Zastic
1s 18 07,0, 0; a03". Dolni
- = - | | —H— | —H— w2 2
— = {1 ~- 1= | ~H— | —H— | —H—| cast diagramu (orbitaly Is, 2s,
AD Mo AQ ol a o) se obvykle neznazoriuje

') Latky, jejich? viechny atomy obsahuji pouze elektronové dvajice s vykompenzovanym spinem, jsou
tzv. diamagnetické a jsou slab& vypuzovany z nehomogenniho magnetického pole.

93



umisténim elektronového paru na korespondujicim protivazebném orbitalu 6*, resp. n*. Napiiklad
u molekuly N, s Fadem vazby 3 je mozno hovofit o pfitomnosti jedn¢ vazby o a dvou vazeb m.

Nz (1) (18)* (02) (03)° (=) (m3)* (o2)?
T = 11
AO AO kompen- m; = c

zuji se ‘———-—T————l
vazba

K popisu vazebnych pomérd v molekulach lze pouZit zobrazeni obsazenych vazebnych
orbitald. U molekuly dusiku a fluoru tak ziskdvame piedstavy uvedené na obr. 5-17.

Bez rozsahlejsiho rozboru si uvedeme jako piiklad k procvigeni éteni diagramit MO systém
molekulovych Castic, které mohou vytviiet dva atomy kysliku. Do diagramd zakreslime 15 (O7),
16(0,), 17(07) a 18{037) elektronii. Ziskame tak uspofadani uvedena na obr. 5-18.

Snadno z obrizku vycteme, ze &im vice valennich elektront dany kyslikovy molekulovy
systém obsahuje (Sim v&t3i méa negativni niboj), tim nizsi je jeho Fad vazby a vétdi délka vazby.

54  VAZBA V RUZNOJADERNYCH DVOUATOMOVYCH MOLEKULACH

Ponékud obtiznéjsi je urdit vazebné poméry u dvouatomovych riznojadernych (heteronukledr-
nich) molekul. Ne vzdy je na prvni pohled ziejmé, které AO se na tvorbé souboru MO podileji.
Zviagt obtizné se to zjiftuje tehdy, kdyZz dané dva prvky nemaji valenéni elektrony v téze n-kvantové
hiading. Pro sestaveni diagramu MO jc ticba znat (alespoit p¥iblizng) energetické umisténi pi-
vodnich AQ. Nebudeme se proto uéit konstruovat diagramy MO takovychto molekul, ale poku-
sime se porozumét jejich smyslu a usporadani v jednoduchych ptipadech.

° Vazba v hydridu lithném LiH

Atomy Li a H maji v izolovaném stavu tuto elektronovou konfiguraci (valenéni sféry obou
atomi jsou vyti§tény tuéng):

Li: 1s?2s'

&
13,6 eV

Oby. 5-19. Diagram MO molekuly LiH.
Poloha hladin 2s (Li) a ls (H) je vyjadiena
hodnotami ionizaénich energii
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Z uvedeného piikladu dvojice &astic CH, a CH; poznavame, Ze chemické vazby v mole-
kule nebo iontu jsou navzijem na sob& zavislé. Piesny popis vazby znamena vzdy popis elektro-
nové konfigurace celé Castice. To oviem velmi komplikuje popis vazebnych pomérd molekul,
zvlaste jsou-li slozitdjsi (polyatomické). Piedstava, Ze elektronové konfigurace urgité vazby v mo-
lekule je nezévisla na elektronové konfiguraci zbytku molekuly, je zkreslujicim zjednodusenim
v popisu vazebnych pomérii molekuly. Pfesto se této predstavy Casto pouZiva. Vazby v asticich
chapeme jako izolované vazby lokalizované mezi dvéma atomy a umoZiujeme si tak nazorny
popis situace, uzivani strukturnich vzorct a odhad prostorového uspofadani molekul.

62 SYMBOLIKA CHEMICKE VAZBY

Valenéni elektrony atomi kreslime jako tegky:

Lic +Bee <Bs e NI Q! F- e

DX

Dvojice elektronti viak nej€astéji znazoriiujeme ¢arkou:

Li+ Bel Bl ICI Nt [Q F- INal
Jen vyjimeéné oznafujeme neparovy elektron u symbolu atomu Sipkou:
Lit
(V diagramech MO a pfi rozpisu elektronovych konfiguraci atomi je naopak uziti Sipky b&Zné.)

Elektronovy par, ktery zprosttedkovava vazbu mezi dvéma atomy A a B, kreslime jako jejich
spojnici A—B, napf.

H—Cl H—O—H H—N—H
I
N

V uvedenych pfipadech maji vSechny vazby charakter o. Jestlize je vazba mezi dvéma atomy zpro-
stfedkovana v&im podtem elektronil (napf. &tyfmi nebo Sesti), tj. je-li vedle vazby o ptitomna
jesté vazba n nebo dokonce dvojice vazeb w, kreslime mezi atomy piislu$ny polet Carek:

0=0  0=C=0 Cc=0
Systém konjugovanych dvojnych vazeb lze znazornit dvojim zpisobem:
—C=C—C=C— = —C=C=(C=C—

Obdobné se delokalizace vazby n po skeletu molekuly vyjadii bud skupinou vzorct s putujici
dvojnou vazbou, nebo &arkami provazejicimi lokalizované vazby o:

o (@] 0
4 / 4
S — § S
AN N N
(o] (¢] O
Elektronové pary, popt. jednotlivé elektrony valen¢ni sféry atomi, které se neudastni vazby (ne-
vazebné elektrony) zobrazujeme &arkou (par) nebo tetkou (jednotlivy elektron) u symbolu prvku:
H—Cll H—O—H H—-T—H
H
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Chceme-li znizornit, Ze uritd vazba mé polarni charakter, vyznagime vzniklé Castecné (parcidlni)
nabojc 6+ a 6— na obou zicastnénych atomech nad symbolem prvku:

s+ 4

H—FI
Vazbu, ktera je tak polarni, ze v ni jiz ptevlada iontovéa interakce nad interakci kovalentni, nikdy
neznazorfiujeme spojovaci Cirkou, nybrz pouze specifickym zplisobem slouZicim k vyjadieni
iontové vazby — prostym uvedenim iontd, které vazbu vytvareji:

Na* CI” Na* ICli~

Pokud je néktery z iontli viceatomovy a jeho vnitfni vazby jsou kovalentni, zndzornime uspotadani
ionfu stejnym zptsobem jako strukturu molekuly:

H ' Ol - o)

l I 7
H—N—H{ CI~ 2Na* [I0—S—0Ol K* [IC=NI]-  K* [0=N

| l N

H ol 0O

63 CHEMICKE VZORCE

Chemické vzorce jsou sestaveni symbolit atomi prvki, z nichz se sklada chemicka latka.
Pomoci vzorcii se vyjadiuje chemické sloZeni latek, zjednodusena elektronova struktura i geo-
metric molekul a viceatomovych iontd, popt. krystalovych miizek. VyuZivaji se ke znazorneni
n&kterych stranek pritbéhu chemickych reakci. Pro vicchny tyto tgely samozfejmé nevystadime
s jedinym druhem vzorci.

S jednotlivymi typy vzorct, s informacemi, které nam o molekulach poskytuji, i s pravidly,
Jimiz se fidime phi jejich sestavovéni, se nyni postupné seznamime.

® Vzorce stechiometrické

Jsou nejjednodusiimi chemickymi vzorci. Vyjadtuji pouze stechiometrické poméry che-
mlckych latek, tj. atomové a hmotnostni sloZeni sloudeniny. Riké sc jim proto také vzorce empi-
ritké nebo sumdrni. PiSeme je tak, aby na prvnim misté byla vzdy elektropozitivni slozka slou-
¢eniny. Nejjednoduddi pomér po&tt slougenych atomii se vyznaduje &slicemi v indexu vpravo dole
za symboly prvkii. Cheeme-li zvlast zddraznit, %e jde o stechiometricky vzorec, napiseme jej do
sloZené zavorky.

® Vzorce molekulové

Molekulové vzorce vyjadtuji druh a poget atomi obsaZenych v molekulach nebo vzorcovych
jednotkach (str. 141). Tim soucasné uréuji i relativni molekulové hmotnosti. Uspofadani male-
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kulovych vzorct je stejné jako u vzorch stechiometrickych. Pokud chceme zdiiraznit, Zze jde
o molekulovy vzorec, davame jej do kulatych zavorek. V nékterych pripadech je uZitetné oznacit
uréity znamy podet atomi nebo atomovych skupin obecnym indexem n a uvést hodnoty, jichz n
nabyva. U makromolekul s neznAmym poétem stavebnich jednotek (mert) se uziva index x.

V tab. 6-1 je uvedeno nékolik ptikladéi dvojic stechiometrickych a molckulovych vzorch.
Vzhjemné srovnani obou druhtt vzorcl umoZhuje utvofit si nazornou piedstavu o jejich usporadani
a vyznamu.

Tuabulka 6-1. Ptiklady molekulovych a stechiometrickych
vzorcl sloudenin

Stechiometricky vzorec Molekulovy vzorec
HO H,0,
cl cl,
P05 POy,
AsS As,S,
HPO, (HPO,),; n=3,4
Si0, (Si0,),
PNCl, {PNCL,),
H,S
HS H,S,; n=12..
H,S8; " o
HS,
[} Funkéni vzorce

Rikame jim téz vzorce raciondlni. Vyjadiuji ve zjednodudené formé zakladni strukturu mo-
lekuly — jeji atomovou konfiguraci. Zdiiraziiuji v latce pritomnost a posloupnost funk¢nich skupin,
tj. charakteristickych atomovych uskupeni. Funkéni skupiny se pro ptehlednost vkladaji do kulatych
zavorek, zejména je-li tfeba vyjadrit jejich podet &islici v indexu. Jindy se pouze odd&luji tetkou.
Tvoti-li funkéni skupina (u anorganickych slougenin) velmi stabilni celek, tzv. komplex, uvadi se
v hranatych zavorkach. Typickymi ptiklady funkénich vzorcii jsou: Ca(OH),, (NH,);SO,,
SO,(OH),, Bi(OH)(NO,),, CH;.CH,;, NH,NH,, CuSO,.5H,0, SiO,.xH;0, K,[PtCls],
[Cr(H,0)5]Cl;, [PtBry(NH;),].

® Elektronové strukturni vzorce

Zakladni porozuméni té&mto vzorciim jsme predpokladali na nékolika mistech ptedchoziho
vykladu. Pro @plnost a pro mimotadnou dileZitost této symboliky se ji nyni budeme podrobné&ji
zabyvat.

Témito vzorci vyjadfujeme ve dvourozmérném prostoru topologii (mistopis) atomové kon-
figurace molekuly nebo iontu (popf. krystalu) i jejich zjednodusenou elektronovou konfiguraci.

Pt konstrukei elektronovych strukturnich vzorch se pouZiva symbolika chemickych vazeb,
kterou jsme uvedli na za®atku této kapitoly. Napfiklad vzorce molekuly vody

0
7N
H H

a b
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vyjadiuji, ze vodikové atomy nejsou spojeny navzajem, ale oba jsou poutany na sttedovy atom
kysliku. Obé vazby H—O maji tad I a jsou to vazby o. Na kysliku jsou dva nevazebné elektro-
nové pary. Vzorec b je vzorci a ekvivalentni, navic v8ak ukazuje, Ze molekula H,O ma lomeny
tvar. 1 toto vyjadfeni geometrického tvaru lze pouzivat pfi konstrukci elektronovych struktur-

nich vzorci.
Obdobné vzorec oxidu uhliGitého vyjadiuje, Ze v jeho molekule nejsou atomy kysliku spojeny
piimo, nybrz prostfednictvim atomu uhliku:

O0=C=0

Naopak v oxidu dusném, ktery vytvaii linearni molekulu stejné jako oxid uhlicity, jsou oba atomy
dusiku vzijemné vazany:

N=N=0

Z uvedenych ptikladu je ziejmé, Ze k tomu, abychom mohli napsat elektronovy strukturni
vzorec, potiebujeme byt informovani o rozloZeni atomi v molekule.

Vzorce H,0, N,O a CO, svédéi jednoznacné o nizkomolekularnim charakteru té€chto latek
{molekuly jsou tvoteny jen n&kolika atomy). Protikladem slougenin tohoto typu jsou sloudeniny

vysokomolekularni. Napfiklad struktura oxidu kfemiéitého SiO, je tvofena prostorovou mfiZi
atomd, jejiz dvourozmérny obraz je vyjadfen neohrani¢enym vzorcem:

101 0l 101 10l
. .Q—sli—g—sli—ﬁ—s',i—g—sli——g "
|(|); |(')| IO'I |é|
. .Q—sli—g—sli—g—s'i—g—s,i—g .
|(|)| |$| :('.)r rc'}z

Krystal SiO, je cely jedinou velikou makromolekulou.

Elektronové strukturni vzorce vyjadfuji nejen topologii molekuly, ale i zplisob rozmistént
valenénich elektrond po jejim skcletu a jejich vazebnou funkci. Znazoriiuji elektronové pary
zprostiedkovavajici vazbu mezi atomy, ukazuji nevazebné elektrony a elektronové pary lokalizo-
vané na jednotlivych atomech a vyjadtuji i event. pfitomnost delokalizovanych vazeb.

Pri formulaci clektronovych strukturnich vzorch bychom vizdy méli vychazet z rozboru
uspofadani vazeb v molekule a usilovat o to, aby obraz podany vzorcem byl co nejpravdivéjsi.
Zatatetnik vSak jen zfidka muze konstruovat elektronové strukturni vzorce konkrétnich molekul
na zaklad& hlubsiho pochopent jejich usporadani. B&Zné se proto dava prednost aplikaci jednodu-
chych pravidel. Velmi vhodné je respektovat pti konstrukci vzorce tzv. Lewisovo oktetové pravidlo.
Vyplynulo z nyni jiz davno opusténé teorie elektronovych oktetd (Lewis 1916) a odrézi skuteénost,
%e nejéastdji stabilni elektronovou konfiguraci je konfigurace vzacnych plynii ns® np®, vyznacujici
se pfitomnosti osmi elektronti.

Pti sestavovani elektronového strukturniho vzorce volime nejéast&ji tento forméalni postup:

a) Uvazime, zda sloudenina je iontova, nebo kovalentni. U sloZitéjsich sloudenin rozhodneme,
které z vazeb jsou kovalentni a které iontové.

b) NapiSeme skelet molekuly (iontu), ktery vyjadiuje jeji topologii (atomovou konfiguraci).
Uspotadéni atomi v molekule piitom odhadujeme na zakladé chemické zku3enosti nebo analogie.
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Nekdy nas odhad selhava a musime byt informovani o atomové konfiguraci z experimentalnich udaj.

¢} Zjistime celkovy potet valenénich elektrond atomit tvokicich molekulu (ion). Ziskame
jej jako soucet potti valencnich elektrond dodanych do molekuly viemi jejimi atomy. U kationtil
tento pocet zmenSime o naboj kationtu, u anionti jcj naopak o naboj aniontu zvétsime.

d) Ziskany poget elektronii se snazime umistit ve formé elektronovych parii do skeletu mo-
lekuly tak, abychom respektovali oktetové pravidlo.

€) Podle Lewisova oktetového pravidla je soutet podtu elektrond, zprostiedkovavajicich
vazbu uréitého atomu s atomy jej obklopujicimi, a poétu nevazebnych elektroni tohoto atomu
roven osmi {u vodiku dvéma).

f) P konstrukci vzorce prihlizime k fyzikalnim vlastnostem latky (str. 163). Umoziujt
nam rozhodnout zejména o tom, zda slou¢enina ma nizkomolekularni, ncbo vysokomolekularni
charakter.

8) U n&kterych sloucenin je oktetové pravidlo poruseno (vétiinou pouze na jediném atomu).
Isou to obvykle sloueniny s deficitem elektrondi nebo sloudeniny, u nichZ se alespoii na jednom
z atom@ U¢astni vazby orbitaly d.

Piiklady vzorch sloudenin respektujicich oktetové pravidlo:

o _1151 -
H'_979" (B=s -
BN, )AL
' 2’ F

H
l
0f

P G
HEDEP 0 -—H

\,~—'\L/ <,

800 2

_-4‘8"

Ptiklady sloudenin s atomem porusujicim oktetové pravidlo:

F e @ a 71
1 St <14
pC_F LY cu F_| EI
Icu |E|

V nékterych ptipadech pii sestavovani elektronovych strukturnich vzorci zjistime, Ze mo-
lekulu nebo ion lze popsat dvéma i vice zcela ekvivalentnimi vzorci ping respektujicimi oktetové
pravidlo. Napfiklad dusi¢nanovy anion Ize vyjadfit tfemi vzorci:

0 ol 10 ol o] ol

\ 7 NZ 4
N «—> N Rand N
| l l
10l O o

Takovyto jev sv&d¢i nejcastéji o ptitomnosti delokalizované vazby .
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O tom, jak pkiblizny a zkresleny obraz vazby mohou v nékterych pripadech elektronové
strukturni vzorce davat, a o tom, Ze vyrazové prostiedky pouZité pii jejich formulaci jsou nékdy
nedostatedné, se miZeme presvédéit, pokusime-li se formulovat napf. vzorce Oy, O,, O; a O3~
Piesnou vazebnou charakteristiku téchto Gastic jsme jiz uvedli dfive (str. 93).

[ ] Geometrické vzorce

K vystizeni skute&ného geometrického uspofadéani (atomoveé konfigurace) molekul a iontd
slouzi geometrické vzorce. Atomy v nich kreslime jako krouzky, jejichz polomér je umérny velikosti

L4

atomt. Spojnicemi krouzkd vyznaCime charakteristické geometrické uspofadéni. Spojnice za-
kreslujeme bud v mist& vazeb (obr. 6-1a), nebo tak, aby vyjadiily celkovy tvar molekuly bez pfi-
hiédnuti k uspotadani vazeb mezi atomy (obr. 6-1b). Nekdy se oba tyto zplsoby kombinuji, popt.
se pouziva dalSich grafickych prostfedkd ke zlepSeni nazornosti vzorce. Piiklady geometrickych
vzorcd nékterych molekul jsou uvedeny na obr. 6-2.

Obr. 6-1. Dva zpisoby
vyjadteni tvaru molekuly
CH,

Obr. 6-2. Priklady
cr{CqHs), geometrickych vzorch

[} Krystalochemické vzorce

Tyto vzorce, nazyvané téz n&kdy vzorce koordinacni, vyjadfuji zplisob, jimz je kazdy atom,
jon & molekula v krystalové mfizce bezprostfedng obklopen ostatnimi stavebnimi jednotkami.
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Jsou to vlastng stechiometrické vzorce, k nim# se ptidavaji ve tvaru zlomku krystalochemicka
koordinacni &isla. Zpisob vytvakeni krystalochemickych vzorcd je zfejmy z téchto ptikladi:

Vzorec Slozeni Bezprostiedni koordinace atomit
{NaCl E} Na:Cl = 1:1 atom Na.je obklopen Sesti atomy Cl
6 atom Cl je obklopen Sesti atomy Na
{Si 0, f} $:0 = 1:2 atom Si J:e obklopen &tyfmi atomy O
2 atom O je obklopen dvéma atomy Si
3 azdy : ; femi iinymi
{C _} C (grafit) kazdy atom C je obklopen tfemi jinymi
3 atomy C
4 S1v . TR
{C _} C (diamant) kazdy atom C je obklopen &tyfmi jinymi
4 atomy C
PNCI, g PN:Cl = 1:1:2 atom Itje obklopen dvéma atomy Cl
2 a dvéma atomy N

atom N je obklopen dvéma atomy P

64  KLASIFIKACE TVORBY A ZANIKU KOVALENTNICH VAZEB

Utelné, i kdyZ n&kdy ponékud formalni, je t¥idéni procesd, kterymi se vytvareji a zanikaji
kovalentni vazby.

1. MiiZzeme-li si pfedstavit, ze ke vzniku vazby mezi dvéma atomy doslo tak, Ze se na ném —
pokud jde o podet elektronii poskytnutych na vytvofeni vazebnych elektronovych partt — podilely
oba atomy stejnou mérou, pouZivame pro tento dé&j nazev koligace:

A + ‘B = A—B
Pfiklad: H+ + ‘H = H—H ICl- + -« = IC—Cl IN: + iINl = IN=N|

2. Opacny d&j je tzv. homolyza, tedy §tépeni existujici vazby mezi atomy, pfi némZ si atomy
vazebné elektrony rozdéli stejnym dilem:
A—B A+ + B

Piiklad: F-El = [F- + ‘Fl H-0—H = H—O- + *H

3. Kovalentni vazba se mize vytvofit i tzv. koordinaci. K tomuto d&ji dochazi tehdy, kdy?
se vazebny MO vytvéaii z vychozich orbitald, z nichZ jeden je prazdny a druhy (patfici druhé
zlitastndné Castici) je obsazen elektronovym pasem nevazebného charakteru:

A+ B = A«B Priklad: H* 4+ IO—H = H<O—H"
| |
_ H H
H F H F
| | bl
H—N! + B—F = H—N—>B—F
I | I
H IF H IF
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Atomy, molekuly a ionty, které obsahuji nevazebné elektronové pary a mohou jimi obsazovat
vakantni orbitaly jinych molekul, nazyvame ddrci &ili donory elektronovych pdrii. Tuto jejich schop-
nost povaZujeme za nejvyrazn&j$i projev jejich tzv. nukleofilnich viastnosti®).

Atomy, molekuly a ionty, které naopak maji prazdné (vakantni) orbitaly, umisténé energe-
ticky dostate&ng nizko, aby pro né& bylo vyhodné ptijmout elektronovy par od donoru, oznacujeme
za piijemce neboli akceptory. Schopnost &astice byt akceptorem elektronového paru povazujeme
za projev tzv. elektrofilnich vlastnosti.

Chceme-li zdiiraznit, 2e kovalentni vazba vznikla koordinaci, nazveme ji koordinaéni nebo
téz donor-akceptorovd. D& koordinace je zvlast charakteristicky pro vznik koordinaénich slou-
genin (komplext):

Cu?* + 4NH,
PtCl, + 2CI°

[Cu(NH;),]**
[PtCl)*~

If

Této t¥idé sloucenin budeme vé€novat pozornost v kap. 25.

Donor-akceptorova vazba se ve strukturnich elektronovych vzorcich vyznaduje Sipkou (misto
spojovaci Carky). Smér Sipky souhlasi se smérem presunu elektronového paru pii vzniku vazby.

4. Opakem koordinace je takové §tépeni vazby, pfi némz vazebny elektronovy par pfipadne
pouze jednomu z atom@. Proces se nazyva heterolyza:

A—B = A' + B
P¥iklad: H—O—H = H* + "I0—H
I—Cli = ' + ICI-

Vznik a zanik kovalentnich vazeb pfi pribéhu chemickych reakci ma obvykle mechanismus neméng
sloZity, nez je sama podstata chemické vazby. Pfesto v tomto mechanismu pii zjednoduieném
pfistupu miZzeme velmi Casto najit a rozeznat jako dil&i reakéni kroky nékteré ze &tyf uvedenych
procesii.

6.5 JEDNODUCHA CHARAKTERISTIKA VAZEBNYCH SITUACI

[ ] Oxidacni ¢islo atomu

Jednou z nejb&zn&jsich &iselnych velidin, jejichZz pomoci se snaZime charakterizovat oxidacni
stav, v ném se urdity atom v molekule nebo iontu vyskytuje, je tzv. oxidacni &islo, resp. oxidacni
stuperi. Tento pojem nahradil p¥edchozi pojmy valence?) a mocenstvi, které byly do chemie za-
vedeny piiblizn€ v 60. letech minulého stoleti. Tehdy byly rozvijeny zaklady tzv. valencni nauky,
primitivni pfedstavy o moZnostech vazby prvkl ve sloudeninach. Valence &ili mocenstvi vodiku
bylo poloZeno za rovno jedné a mocenstvi ostatnich prvki bylo pak definovano jako pocet atomi
vodiku, s nimiZ se atom prvku miiZe vazat nebo je v jinych sloudeninach nahrazovat. Dnes se jiZ
tyto pojmy a pfedstavy neuZivaji.

Oxidatni Cislo atomu se nejéastéji definuje jako relativni elektricky ndboj (tj. ndboj vyjdadFeny
poétem elementdrnich ndbojsl), ktery by byl na atomu pFitomen, kdybychom elektrony v kaZdé vazbé
z atomu vychdzejici piidélili elektronegativnéjSimu z vazebnych partneri. Pokud jc vazba homo-
nuklearni, tj. spojuje-li atomy téhoZ prvku, rozdélime podet elektron@ zprostfedkovavajicich vazbu

') Z lat. nukleus — jadro a fec. filo — miluji.
%) Z lat. valentia — sila, kapacita.
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soum&rn& mezi atomy. Oxida&ni &islo vétsinou nabyva pouze celistvych kladnych nebo zépornych
hodnot. Oznatujeme je Fimskou &islici v exponentu vpravo nahofe u symbolu prvku. Jeho za-
pornou hodnotu vyznadime znaménkem minus pied &islici, kladna hodnota se znaménkem ne-
vyznatuje. Oxidacni &islo nula se vyjadfi Eislict 0.

Jen vyjimecné se pii uréovani oxidaéniho isla atomu ve sloudening (iontu) postupuje podle
definice tak, Z¢ s /jisti elektronegativity atomt a pak se rusi vazby za ptesouvani elektronovych
vazebnych pard k clektronegativngj$imu z partnerd. Nejdastgji zjistujeme oxidaéni Eislo tak, ze
slougeninu povazujeme za formalné slozenou z iontd. Naboj takovychto ionti je shodny s oxidad-
nimi Gisly atomi. Nedovedeme-li rozhodnout o velikosti nabojii hypotetickych iontt a nejsou-li
ani dostatetné rozdily v hodnotich clektronegativit, vyuZijeme pii urdovani oxidaéniho Cisla
znalosti chemickych vlastnosti slouceniny.

Pro rychlé urovani oxidagnich &isel atomi je uZitetné zapamatovat si tato pravidla:

1. Izolované atomy a atomy v molekulach prvkit maji oxidacni Cislo rovné nule.

2, Kazdy vazany atom vodiku ma oxidagni &slo 1 (€ti plus jedna). Pouze v hydridech vysoce elektro-
pozitivnich kovit je jeho oxidacni Cislo —L.

3. Oxidaéni islo jednoatomovych ionti se rovna jejich elektrickému naboji.

4, Kyslik ma ve viech svych sloueninach krom& peroxidd a sloudenin s vazbou O—F oxidacni
gislo —1IL

5. Algebraicky souget oxidadnich &isel viech atomi elektroneutralni molekuly musi byt roven nule.
V kterémkoli iontu musi byt roven naboji iontu.

V kap. 8, vénované klasifikaci prvki, se dozvime, jak souvisi nejvétsi a nejmensi hodnota oxida¢niho
¢isla atomu s postavenim prvku v periodické tabulce.

Zpisob jednoduchého uréovani oxidaénich Zisel prvki si ukdzeme na dvou prikladech:

HCIO, [PtCle]?~
407" -8 6ClI™' -6
H! 1 P’ ?
cr ? T:
Y= 0
Oxidacni &islo atomu Cl v kyseling chloristé je VIL Oxidaéni &islo atomu Pt v hexachloro-

plati¢itanovém aniontu je IV.

Uvedeme jests n&kolik slouenin s vyznacenymi oxidacnimi ¢isty jejich atomu:

HLO! voda

HiSY'o ! kyselina sirova

Na'H™! hydrid sodny

K'MnY'O " manganistan draselny
NUHLNYOS™ dusi¢nan amonny

HLO;! peroxid vodiku

NHUE! fluorid dusity

O'"F;! fluorid kysliku

[cVOo3"}?- anion vhli¢itanovy
[sVs~Ho5"]2- anion thiosiranovy
K4[Mn'(CN)s] hexakyanomangannan pentadraselny
KLCry'o7" dichroman didraselny
KL[Ni%CN),] tetrakyanonikl tetradraselny
Na}|Fe "(CO)] tetrakarbonylferrid disodny
Na'CUN-M kyanid sodny

Oxidaéni ¢isla mizeme vyznadit bud u viech atomd slouceniny ncbo jen u nékterych z nich.
Uréeni oxidaénich disel prvké v nékterych slouteninach vyzaduje jistou chemickou zkuSenost
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a ojedinéle i hlubsi znalost skute¢ného vazebného uspofadani. Nékdy (napf. u organickych slou-
Zenin) se dokonce prifazeni oxidaéniho &isla urcitému prvku pro naprostou formalnost jeho hodnoty
vyhybame, zejména dospivame-li vypoétem k zlomkové hodnoté oxidaé¢niho Cisla. Ve vétsing pii-
padi viak oxidaéni Cislo do jisté miry, z hlediska rozmisténi valenénich elektront, odrazi vazebné

poméry v daném uskupeni atomii.

Pro primitivni objasnéni stechiometric slouceniny je oxidalni &islo uZite¢nym pojmem.
Stejné zavainé je jeho pouziti pfi pojmenovavani anorganickych slou¢enin a pti formélnim vy-
&islovani chemickych rovnic.

[ ] Vaznost
K jednoduché charakteristice vazebné situace atomu v uréité sloudening miize poslouzit
uréeni jeho tzv. vaznosti (vazebnosti, kovalence). Pod timto pojmem rozumime podet sdilenych
elektronovych party, které dany atom poutaji k ostatnim atomiim,
Podle této definice je uhlik methanu &tyfvazny. Naproti tomu vaznost atomid Na a Cl
v iontové molekule Na’ Cl~ je rovna nule. Pfikladem postupné vzristajici vaznosti atomu
kysliku jsou Castice
[16—H}" H—0—H H—O—HT"
|
H
jednovazny dvojvazny trojvazny
V tab. 6-2 jsou uvedeny vaznosti i oxidacni ¢isla atomil v nékterych slouceninach, tabulka
umoziuje pochopit vyznam obou téchto pojmu.

Tubulka 6-2. Oxidagni &isla a vaznost prvkd v nékterych sloudeninach

Molekula Elektronovy Oxidacni Vaznost atomii
strukturni vzorec ¢isla atom(
H, H—H H° H(1)
N, IN=NJ N° N(3)
co IC=0I ct ot C(3), O(3)
H +
|
NHJ H—N—H H, N-# H(1), N(4)
I
H
NH, H—lﬁ—H H, N°™ H(1), N(3)
H
I?I
HCIO, H~§*—(‘I,‘l~—§I H, o~ c™ H(1), O(2), O(1), CI(4)
101
E IFl 7
NV
SF, S sV, F! S(6), F(1)
_SINC
IE El FI
CaO Ca?* 0%~ Ca", 07" Ca(0), O(0)
Na,0, 2Na*[10—Qi]*" Na!, O~' Na(0), O(1)
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[ ) Formalni naboj

Daldim uZiteinym pojmem pouZivanym pi zjednoduseném popisu chemické vazby je
predstava formdiniho ndiboje atomu. UmoZiiuje priblizné charakterizovat rozmisténi valencnich
elektronii po atomovém skeletu molekuly a zjednodugeng i nékteré fyzikalni a chemické vlastnosti
molekul.

Formalni ndboj je ddn rozdilem mezi poétem valenénich elektronii daného atomu v neslouceném
stavu a poltem valeninich elektronit, které mu formdlné p¥isluseji v dané slouceniné.

Podet valen¢nich elektron atomu v nesloudeném stavu odpovida &islu jeho skupiny v pe-
riodickém systému prvka (str. 73). Formalni pfislusnost valen&nich elektronti u slougenych atomi
zjisfujeme z podtu jejich vazebnych a nevazebnych elektronovych part. Kazdy vazebny elektronovy
par prislusi atomu z poloviny, tj. jednim elektronem. Nevazebny elekironovy par piisludi atomu
cely a prispiva k celkové bilanci dvéma elektrony.

Vypocet formalniho naboje si ukazeme na prikladu kyseliny chloristé:
1Ol
2 —
H—Q—CI—Ql
10la

Vyjdeme z elektronového strukturniho vzorce jeji molekuly. Abychom v ni mohli rozlidit jednotlivé atomy
kysliku, ozna¢ime je symboly a, b, ¢, d. Vidime, Ze atomy kysliku oznagené b, ¢, d jsou vazebné rovnocenné
(jsou jednovazné), kdezto atom a je odli¥ny (dvojvazny). Formalni niboje vypotitime podle schématu

pocet ocet
valenénich P , formalni
. vaznost nevazebnych .
atom | elektrond + . naboj
A atomu elektronti
neslougeného atomu
atomu
atomu
H 1 — (1 +0) = 0
o, 6 - (2+4) = 0
Opca 6 - (1 +6) = -1
c 7 - (4 +0) = 43

Elektronovy strukturni vzorec s formalnimi naboji uvedenymi v zavorkach (nebo krouZcich) napieme takto:
o1
H——Q—Cll“ *H—BI
| Ol
101y

Spravnost vypottu formalnich nabojil lze provafit seStenim jejich hodnot u viech atomti. Celkovy
soudet formalnich naboji atomii v molekule musi byt roven nule. U iontu se rovna jeho naboji.

[ ] Izoelektronové a izosterni molekuly a ionty

Obsahuji-li dv& molekuly nebo dva ionty shodny poget atomd (x) i valen&nich elektronii (y),
tikame, Ze jsou izoelektronové, V naprosté vét§ing piipadi maji takovéto Castice analogickou ato-
movou i elektronovou konfiguraci. Jejich vazebné uspotadani je obdobné a je popsano diagramy
MO téhoz typu (str. 95).

Dva izoclektronové utvary, které maji stejny celkovy naboj, se nazyvaji izosterni.

Izosterni molekuly vytvafeji latky, které si jsou velmi podobné svymi chemickymi i fyzi-

Nooxrwr s

kalnimi vlastnostmi. Nejbéznéjsi izoclektronové a izosterni &astice jsou uvedeny v tab. 6-3.

140



Tabulka 6-3. Ptiklady izoelektronovych a izosternich &astic

H, HD, D,
HF, HCl, HS"

Skupiny NH{, PH{, CH,, SiH,, [BH,]", [AIH,]"

izoelektronovych  NO™*, N,, CO, CN~

gastic NO;, CO,, CS,, N,O, CN2~, NCO~
TiCl,, MnO;
SOZ%-, PO3~

. HF, HCI

boein NI PH

Zastic Ny, €O
N;O, CO,, CS,

6.6 NEKTERE ZAKLADNI CHEMICKE POJMY A ZAKONITOSTI

. Budeme se zabyvat pojmy, pfedstavami a elementdrnimi zakonitostmi, které souviseji
s existenci chemické vazby, popi. jsou disledkem atomarni skladby latkovych forem hmoty.
Jejich znalost se¢ predpoklada u kazdého stiedoskolaka. Proto jsme tyto pojmy b&Zn& uZivali
v celém dosavadnim vykladu. Nyni uvedeme jejich ptesné definice a vyklad.

[ ] Molekula

Jestlize se atomy spoji chemickymi vazbami, vytvofi vy3si relativng stabilni celek, ktery se
nazyva molekula, Casto Fikame, ze molekula je samostatné seskupeni atomd, které je pti prevedeni
latky do plynného stavu voln& pohyblivé. Nekteré latky se viak nedafi prevést do plynného stavu
bez pozménéni struktury molekul, které je tvoii. Pravé tak nékteré molekuly obsaZené v tuhé fazi
nemohou existovat v plynném skupenstvi. Siri a univerzalngjsi platnost lze prisoudit této definici:

Molekula je nejmen3i Edst ldtky, kterd md chemické viastnosti této ldtky a vyznacuje se presné
definovanou atomovou a elektronovou konfiguraci.

Velmi €asto jsou molekuly stavebnimi jednotkami latek. Nekdy oviem jednotlivé (n&kolika-
atomové) molekuly ve struktufe latky nelze identifikovat. Cely krystal je napf. jedinou makro-
molekulou tvofenou atomy propojenymi kovalentnimi vazbami (diamant, oxid kemigity apod.)
nebo je iontovy a je vystavén ze vzajemné koordinovanych iontd (fluorid sodny, siran draselny).
V té&chto ptipadech formaln¥ urcujeme nejmensi Gast latky, ktera svym sloZenim jedté odpovida
slozeni latky, a nazyvame ji vzorcovou jednotkou (atom C v diamantu, atom Si a dva atomy O
v oxidu kfemicitém, dvojice iontlt Na* a F~ ve fluoridu sodném a dva ionty K* a jeden SO3~
v siranu draselném).

Nazev molekula se dosti &asto uZiva i k oznaleni jakéhokoliv relativné stalého uskupeni
atom, a tedy také k oznadeni nabitych &astic, které vznikaji z molekul odtrZenim nebo pfipojenim
elektronti (NO™, OF, H; apod.). Pfesn&jsi je uZivat pro tyto &astice nazev molekulovy ion.

[ ] Hmotnost molekuly

Pod pojmem hmotnost molekuly se rozumi sou&et klidovych hmotnosti atomi, které ji
vytvafeji. Hmotnost molekuly lze uvadét v obvyklych jednotkéch hmotnosti (kg, g). To viak
v chemii neni b&%né ani vyhodné. Nejéast&ji se hmotnost molekul vyjadiuje pomoci veli¢iny nazy-
vané relativni molekulovd hmotnost (dtive molekulova vaha). Je definovana jako pom&r hmotnosti
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