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Teorie Molekulovych orbitalti (MO)
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/ Zakladem teorie MO je predstava, ze kazda molekula je tvorena souborem atomovych jader, v némz jsou umistény na urcitych
orbitalech elektrony pattici celé molekule — elektron na MO patfii k jadrdm jinych atomu.
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Zakladni pravidla: Pri obsazovani MO plati stejna pravidla jako pro AO

1) Pauliho princip vylu€nosti: zadné dva elektrony v atomu nemohou existovat ve stejném kvantovém stavu

evwv/

2) Hundovo pravidlo: pro danou elektronovou konfiguraci ma nejnizsi energii clen s nejvyssi multiplicitou, tedy i

s maximalni velikosti celkového spinu

3) Vystavbovy princip: orbitaly s niZsi energii se zaplnuji dfive nez orbitaly s vyssi energii



Teorie Molekulovych orbitalti (MO)

Molekulové orbitaly vznikaji prekryvem a interakci atomovych orbitalt (AO). Pfi vzniku dvouatomové
molekuly se prekryva a interaguje dvojice atomovych orbitall, prficemz pak i vidy vznikd dvojice

molekulovych orbitalu.
Jeden z nich ma energii nizsi nez oba plvodni atomové orbitaly, ten se nazyva vazebny molekulovy orbital

a obvykle se znaci symbolem b (bonding; angl. bond = vazba) umisténym vpravo nahore vedle symbolu
orbitalu. Druhy ma energii vyssi nez oba plvodni atomové orbitaly, nazyva se antivazebny molekulovy
orbital a oznacuje se obvykle hvézdickou umisténou vpravo nahore vedle symbolu orbitalu. V diagramech
znazornujeme obvykle orbitaly s nizsi energii nize a orbitaly s vyssi energii vyse:

_» antivazebny MO (vy3si energie nez plvodni AO)
Dvojice interagujicich AO

"\ vazebny MO (nizsi energie nez ptvodni AO)



Tvary MO pro interaguijici s-orbitaly:

antivazebny MO (vy&éi energie nez plvodni AO)
Dvojice interagujicich AO

vazebny MO (nizsi energie nez pGvodni AO)
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Tvary MO a postup pri reseni:

interagujici AQ

vysledné MO

rostouci
energie

1.ZapiSeme elektronovou konfiguraci obou atomd v zdkladnim nevdzaném stavu.
2.Zakreslime rdmeckové diagramy AO obou atom(l. Pro jeden atom vlevo, pro druhy
vpravo. Do zahlavi napiSeme, kterd sada rdmeck( je pro ktery atom. Nejdfive
obsazované AO (tj. AO s nejnizsi energii) kreslime dol0, dalsi v pofadi obsazovani nad né.
Aplikuji se pfi tom zasady vystavbového principu, coZ znamena, Ze se orbitaly obsazuji
podle rostouci energie.

3.00 mezery mezi AO obou atomu zakreslime rameckovy diagram MO a carami
propojime MO s témi AO, z nichz vznikly. Typicky pfiklad diagramu MO pro
dvouatomovou molekulu, jejiz atomy maji v zakladnim stavu obsazené pouze s- a p-
orbitaly.

4.Do diagramu MO umistime tolik elektront, kolik je jich dohromady v obou AO
vazanych atom(. Pokud zndzornujeme diagram MO pro molekulovy ion, pak pocet
elektront v MO upravime podle celkového naboje (ndbojového Cisla) iontu.

Jsou to:

5.Pro obsazovani MO plati stejnd pravidla jako pfi obsazovani AO.

vystavbovy princip, Hundovo pravidlo a Pauliho princip.

Jinymi slovy: MO se obsazuji v diagramu zdola nahoru (tj. v poradi rostouci energie),
kazdy rdmecek dvéma elektrony. Degenerované MO (tj. MO se stejnou energii, umisténé

v diagramu MO stejné vysoko) se obsazuji podle Hundova pravidla: elektrony se rozdéluji

mezi degenerované orbitaly tak, aby multiplicita byla co nejvyssi (tj. pred sdruzovanim
elektrond do par0 s opaénym spinem se degenerované orbitaly obsadi po jednom
neparovém elektronu se stejnym spinem). Podle Pauliho principu mohou byt v kazdém
ramecku nanejvys dva elektrony a musi se liSit spinem.
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Priklady na procviceni

1) molekula H,

VAZEBNY RAD:
(pocet é ve vazebnych MO — pocet elektron( v protivazebnych MQ) / 2 =
(2-0)/2=1

2) molekula He,

He 1|1]

VR: (2-2) /2 = 0 - nemiiZe existovat




Priklady na procviceni

3) molekula Li,

Li

4) molekula Be,

Be

I

VR: (2-0)/2=1

VR: (2-2) /2 = 0 - nemiiZe existovat



Priklady na procviceni

5) molekula C, c 2 |tl| 2t t 6) molekula Al, Al 3t 3|
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R: (4-2)/2=1 o
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Vliv s-p miseni na energii MO:
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Priklady na procviceni

7) molekula S, s 3|t 3ttt 8) molekula Cl, ca 3t} 3|t
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VR: (8-4)/2=2

VR: (8-6)/2=1




Singletovy vs. tripletni kyslik

VR: (8-4)/2=2
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9) molekula O,

SINGLETOVY

TRIPLETNI




Heteroatomické molekuly

7) molekula HF
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8) molekula CO
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