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K inetička energija koja se transform ira u druge oblike energije , 
u sudaru čestica s oblogom i pločom ili u m eđusobnom 
sudaru čestica funkcija je mase čestice m0, njena prom jera 
d0 i relativne brzine vr, pa iznosi

£kin = i m 0 vf =  k̂iQd̂ vf,(31)

gdje faktor к х zavisi od oblika čestice (k1 =  π /б za kuglicu, 
k 1 =  1 za kockicu). Čestice se ubrzavaju ili sudarom  s pločom 
koloidnog mlina koja rotira ili djelovanjem zraka odnosno 
vodene pare koji struje iz mlaznica u prostor za mljeve
nje brzinom  do 600 m/s.

Mlaznice

SI. 17. M ikronizer tipa Wheeler SI. 18. Shema pješčanog ili
perl-mlina

Mlinovi te vrste najviše se upotrebljavaju u anorganskoj 
kemijskoj tehnologiji. Najpoznatiji su od jet-m linova spiralni 
mikronizeri, s tlakom  zračnog mlaza od (5---15) · Í0 15 Pa i 
kapacitetom  od nekoliko t/h. Perl-mlinovi (si. 18) m okri su 
koloidni mlinovi koji se najviše upotrebljavaju u proizvodnji 
boja i pigmenata. Princip je rada u m eđusobnom  trenju tijela 
za mljevenje (perle od kremenog pijeska ili čelične kuglice) 
i zrna m aterijala koji se u obliku pulpe dodaju na dnu mlina. 
Šarža se intenzivno miješa rotacijskim diskovima pričvršćenim 
za okom itu osovinu. Za optim alno se mljevenje traži da kuglice 
za mljevenje im aju 7··-8 puta veći prom jer od prom jera ulaznih 
zrna. Prom jer kuglica (perli) najčešće nije veći od 1 mm.

Rezni mlinovi (si. 19) namijenjeni su za rezanje elastičnih 
m aterijala ili različitih sekundarnih sirovina, npr. m etalnih folija 
ili kabela. K inetika rezanja zavisi od relativnog kretanja noža 
i m aterijala, pri čemu nož opisuje cikloidu. Veoma je važan 
kut nagiba noža, njegova oštrina te obodna brzina.

SI. 19. Shema reznih m linova za elastične materijale

Optim iranje mljevenja. Mljevenje treba tako projektirati 
i voditi da se postigne maksim alna korist koja je  određena 
razlikom između vrijednosti proizvoda mljevenja i troškova 
za mljevenje. Vrijednost samljevenog proizvoda V ovisi о glav
nom  disperznom svojstvu х (finoća mliva, površina čestica), 
о kojemu ovise i proizvodni troškovi S (troškovi kapitala, 
troškovi za energiju, za rezervne dijelove i održavanje postro
jenja, osobni dohoci radnika), pa se korist D dobiva iz izraza

D = V ( x ) - S ( x ) .  (32)

Troškovi se smanjuju sa smanjenjem finoće zrna (si. 20) jer 
se tada  smanjuje i utrošak energije. Krivulja vrijednosti V(x)

SI. 20. Ovisnost troškova i vrijednosti 
proizvoda pri mljevenju cementa о krup- 

noći zrna

samljevenog proizvoda ima oblik koji ovisi о proizvodu i о 
njegovoj namjeni (si. 20). N a tom principu moguće je za 
različite materijale i za različite procese mljevenja odrediti 
optimalni režim procesa, pogotovo ako je vrijednost samljevenog 
proizvoda funkcija finoće ili specifične površine proizvoda.
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D. Ocepek

MOLEKULA, u tradicionalnom  smislu najm anja čestica 
koja još posjeduje karakteristična svojstva čiste tvari (elemen
tarni sastav, relativnu m olekularnu masu itd.). U  strukturnom  
smislu to je  skupina atom a koji su m eđusobno povezani do
voljno jakim  vezama da se mogu sm atrati jedinkom.

Definicija pokazuje da pojam molekule sadrži određenu pro
izvoljnost s obzirom  na uvjete pod kojim a se prom atra inte
gritet neke skupine atom a, odnosno procjenjuje da li je  pri
kladno takvu skupinu sm atrati m olekulom ili ne. U natoč tome, 
atom i i molekule nedvojbeno su najvažniji misaoni pojmovi u 
kemiji.

Predodžba о m olekulam a pojavila se tek u prošlom stoljeću. Talijanski 
znanstvenik A. Avogadro (1776— 1856) prvi je pretpostavio (1811) da su naj
manje' čestice nekog plina m olekule, a ne atomi. To je podržavala svega 
nekolicina njegovih suvremenika, npr. A. M. Ampère, a većina je to ili pobijala, 
npr. J. D alton, ili ignorirala, npr. J. J. Berzelius. Avogadrova pretpostavka 
ostala je zanemarena "sve dok je  nije njegov zemljak S. Cannizzaro (1826—  
1910) ponovno objelodanio, najprije u članku objavljenom u časopisu N uovo  
cim ento (1858), a zatim na Prvom  m eđunarodnom  kemijskom kongresu (1860) 
održanom  u Karlsruheu u prisutnosti najpoznatijih kemičara toga doba. Pred 
tim skupom  Cannizzaro je objasnio potrebu razlikovanja atom a i m olekula, 
a sudionicim a skupa podijelio je i poseban otisak svoga predavanja. D o kraja 
kongresa uspio je uvjeriti većinu prisutnih znanstvenika о valjanosti Avogadrova  
rada, a među njima L. M eyera i D. I. Mendeljejeva.

Četrnaest godina kasnije (1874), neovisno jedan od drugoga, nizozem ski 
kemičar J. H. van’t H off (1852— 1911) i francuski kemičar A. Le Bel (1847—  
1930) zamislili su tetraedarski model ugljikova atoma, prema kojemu četiri 
valencije ugljika nisu usmjerene u četiri kuta kvadrata, kao što je bio pretpo
stavio škotski kemičar A. S. C ouper (1831— 1892), već u četiri ugla tetraedra.
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Pom oću tetraedarskóg m odela van’t Hoff i Le Bel lako su objasnili optičku  
aktivnost organskih m olekula, a ujedno su utemeljili i stereokemiju, granu 
kemije koja proučava prostornu građu m olekula. M eđutim, teorija о prostornoj 
građi (organskih) m olekula imala je na početku m nogo protivnika, a među njima 
i ugledne znanstvenike. Tako, npr., A. W. H. Kolbe, koji je smatrao da su 
atom i i m olekule fikcija, nije m ogao prihvatiti ni teoriju о prostornoj usmjere
nosti veza (ugljikova) atom a u molekulama. Njemački fiziolog i fizičar H. von  
H elm holtz (1821— 1894) sumnjao je u teoriju'van’t Hoffa i Le Bela do kraja 
života.

U natoč kriticizmu i sumnji teorija van’t Hoffa i Le Bela održala se kao 
jedan od temelja strukturne kemije, jer je jednostavno objašnjavala eksperimen
talna zapažanja po kojima sam o organski spojevi s tzv. asimetričnim  ugljiko- 
vim atom om  (tj. ugljikovim atom om  vezanim na četiri različite grupe atoma) 
posjeduju optičku aktivnost. Štoviše, broj optičkih izom éra eksperimentalno  
utvrđen za neki spoj odgovarao je uvijek broju izoméra koji je predviđala 
teorija. M nogi kemičari toga doba, osobito mlađi, prihvaćaju predodžbu о trodi- 
menzijskoj građi molekula. Tako je njemački kemičar V. Meyer (1848— 1897) 
uspio objasniti pojavu optičke aktivnosti organskih spojeva s dušikom , za
mišljajući ih kao prostorne, a ne kao planarne strukture (upravo je on uveo 
riječ stereokemija). Engleski kemičar W. J. P ope (1870— 1939) pokazao je da 
je  teorija van’t Hoffa i Le Bela primjenljiva i na spojeve koji sadrže i druge 
asimetrične atome, kao što su sumpor, seien i kositar, a njemački kemičar 
A. Werner (1866— 1919) dodao je gornjem skupu spojeve koji sadrže asime
trične atom e kobalta, kroma i rodija. Ipak je najvažniji eksperimentalni 
doprinos, koji je potpuno potvrdio m odel tetraedarskóg ugljikova atoma, rad. 
njemačkog kemičara E. Fischerà (1852— 1919) na kemiji i strukturi šećera. 
On je pokazao da m olekula svakog šećera u obitelji jednostavnih šećera 
empirijske formule C6H 120 6 ima četiri asimetrična ugljikova atom a i da bi 
na temelju van’t Hoffove i Le Belőve teorije trebalo biti 16 optičkih izoméra, 
tj. osam parova izoméra, od kojih od svakog para jedan izom er zakreće 
ravninu polarizacije nalijevo (L-izomer), a drugi za jednaki kut nadesno 
(D-izomer). Vrlo preciznim eksperimentima Fischer je uspio dokazati postojanje 
svih 16 optičkih izoméra u šećerima sa šest ugljikovih atoma. Tako je po
četkom  dvadesetog stoljeća općenito bila prihvaćena predodžba о trodimenzij- 
skoj geometriji m olekula. D osadašnji krajnji dom et u razumijevanju prostorne 
građe kemijskih spojeva i njihova optičkog ponašanja predstavlja koncepcija
0 kiralnostU  koju je u kemiju uveo hrvatski kemičar V. Prelog (1906— ).

M olekule se sastoje od atom a (v. Atom , TE 1, str. 456), i 
to od najm anje dva (istovrsna ili različita) atom a, pa sve do 
mnogo tisuća, a u m olekulam a živih organizam a i do nekoliko 
milijuna atom a. Do sada je  poznato 106 vrsta atom a s razli
čitim atom skim brojem (v. Kemijski elementi, TE 7, str. 50), 
koji imaju, neki više, a neki manje, velike m ogućnosti m eđu
sobnog kom biniranja i iz kojih nastaju, ili mogu nastati, deseci 
milijuna najrazličitijih molekula. G odišnje se otkrije i pripravi 
više stotina tisuća novih vrsta molekula, a npvim tehnikam a
1 m etodam a sinteze (npr. na vrlo niskim tem peraturam a u 
čvrstoj inertnoj m atrici ili fotokemijski) i mnoge molekule koje 
su ranije bile jedino zamišljene u mašti kemičara.

Molekule se mijenjaju u kemijskim reakcijama, pa je zadatak 
kemije, među ostalim, da odredi položaj atom a u danoj molekuli 
(struktura molekule) i protum ači kako se atom i reorganiziraju 
u reagirajućim m olekulam a za vrijeme kemijske reakcije dajući 
produkte. N ijedna današnja teorija ne može u svojoj praktičkoj 
formulaciji s potpunom  sigurnošću predvidjeti molekularnu 
strukturu. Stoga se detaljna struktura molekula, osobito kom 
pleksnih, m ora odrediti pomoću eksperimentalnih tehnika. M e
đutim, razvoj novih teorija, temeljenih na valnoj mehanici (v. 
Mehanika, kvantna), usmjeren je upravo na metode pogodne za 
predviđanje strukturnih param etara molekula. Taj je razvoj oso
bito važan zbog toga što za m noge kratkoživuće molekule 
jedino primjena provjerenih teorijskih m etoda može postaviti 
model njihove kemijske strukture (što pak može biti odlučujuće 
za razumijevanje njihove uloge u nekoj reakciji ili katalitičkom  
procesu).

Elementarni sastav. Molekularna formula, kojom  se označuje 
pojedina m olekula, rezultat je  prebrojavanja vrsta i broja atom a 
međusobno vezanih u molekuli. Pojedini je  atom  pri tom pred
stavljen svojim kemijskim simbolom, a iza njega je  u indeksu 
dolje broj koji pokazuje koliko je takvih atom a u molekuli. 
Tako simbol H 3P 0 4 označuje da m olekula fosforne kiseline 
sadrži tri atom a vodika, jedan atom  fosfora i četiri atom a kisika. 
Redoslijed pisanja simbola u formuli podliježe ustaljenim obi
čajima, pa se, iako ne postoje pisana pravila, svaka m olekularna 
formula gotovo uvijek piše na jednak način. U  formulam a 
m alih m olekula redoslijed simbola često odražava m eđusobnu 
povezanost atom a ili naznačuje neko istaknuto kemijsko 
svojstvo.

Ako se želi zornije prikazati na koji su način pojedine 
grupe atom a u molekuli m eđusobno povezane, upotrebljava se 
strukturna formula. Tako, npr., dok je m olekularna formula

glukoze C 6H 120 6, jedna bi od njenih strukturnih formula bila

ОН ОН он он он о
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Izgled strukturne formule može varirati od neznatno proširene 
m olekularne formule do geometrijski točne reprodukcije m o
lekule, već prem a tom e koji se detalji u strukturi molekule 
žele istaknuti.

M olekularna formula odražava elementarni sastav i relativnu 
m olekularnu masu. D a bi se m olekula uopće m ogla sm atrati 
jedinkom , njena m asa i elem entarni sastav m oraju biti kon
stantni. Elem entarnim se sastavom definira od kojih se kemijskih 
elemenata pojedini kemijski spoj sastoji i u kojem su omjeru 
elementi zastupljeni, odnosno koji atom i i u kojem omjeru 
tvore molekulu. Elem entarni sastav može se odrediti kvantita
tivnom elem entarnom analizom (v. Kemijska analiza, TE 7, 
str. 33). Tako se, npr., analizom glukoze može ustanoviti da 
na svaki ugljikov atom  dolazi jedan kisikov atom  i dva vodi- 
kova atoma. Iz toga slijedi formula C H 20 ,  što je  empirička 
formula glukoze. D a bi se doznala m olekularna formula glu
koze, odnosno da se ustanovi od koliko se jedinica C H 20  
sastoji molekula, potrebno je odrediti njenu relativnu m oleku
larnu masu.

Relativna masa. Apsolutne mase m olekula i atom a vrlo su 
m alene i nisu izravno mjerljive. Tako je, npr., m asa vodikove 
molekule 3,35· IO-27 kg, a mase molekula polisaharida, koje 
se ubrajaju u najveće poznate molekule, dosežu samo IO-15 kg. 
Stoga su za kemičare i fizičare mnogo prikladnije relativne 
mase. Relativna m olekularna (atomska) m asa pokazuje koliko 
je puta m asa neke molekule (atoma) veća od unificirane atom 
ske jedinice mase. K ao unificirana atom ska jedinica mase oda
brana je 1/12 mase atom a ugljikova izotopa 12C i iznosi 

, 1,660 53 · IO-27 kg. Relativna m olekularna m asa odgovara zbroju 
relativnih m asa atom a koji tvore molekulu.

Već potkraj prošlog stoljeća, kad su se, uz pretpostavku da 
D alt on ov i Avogadrov zakon vrijedi (v. Kemija, TE  7, str. 1), 
počele određivati relativne m olekularne mase, odnosno, prem a 
tadašnjem nazivlju, m olekularne težine, odabrana je m asa 
atom a najlakšeg elementa, vodika, za atom sku jedinicu mase. 
M eđutim , uskoro se pokazalo da treba odabrati pogodniju 
jedinicu, jer vodik stvara spojeve s razm jerno malo elemenata, 
a i ti su spojevi često nestabilni. N aprotiv, kisik, kojemu je 
relativna atom ska m asa prem a vodiku bila određena kao 15,87, 
stvara stabilne spojeve s gotovo svim elementima. Tako je 
1902. godine odlučeno da se odredi nova jedinica zasnovana 
na kisiku. P ri tom je relativna atom ska m asa kisika utvrđena 
kao 16, a 1/16 te mase odabrana je  za jedinicu. Time su 
postavljeni temelji tzv. kemijske skale atomskih težina. Ubrzo 
nakon toga počelo se sumnjati u D altonovu hipotezu da svi 
atom i nekog elementa imaju jednaku masu. Godine 1929, kada 
je definitivno potvrđeno da se prirodni kisik osim od izotopa 
160  sastoji i od malih primjesa težih izotopa 170  (0,04%) 
i 180  (0,20%), utvrđena je  nova, tzv. fizikalna skala atomskih 
težina. O na se temeljila na postavci da relativna m asa atom a 
kisikova izotopa 160 , a ne prirodnog kisika, iznosi točno 16. 
Fizikalna i kemijska skala m eđusobno su se malo razlikovale, 
a nedostatak je kemijske skale bio u tom e što izotopni sastav 
pojedinog elementa ovisi о izvorištu i nije stalan. O bje su 
skale bile u upotrebi do 1961. godine, kada je  kao atom ska 
jedinica mase odabrana 1/12 mase atom a ugljikova izotopa 12C.

Jedinica za količinu tvari, mol, definirana je  kao količina 
tvari onog sustava koji sadrži toliko jedinki koliko ima atom a 
u 0,012 kg ugljika 12. Iz toga proizlazi da 1 mol atom a ugljika 
12 ima masu 12,0000 g, a 1 mol molekula s relativnom m a
som M r ima masu od M r grama. Jedinica za relativnu m o
lekularnu masu i jedinica za količinu tvari upravo su tako 
definirane da se poznavanjem relativne mase neke tvari vrlo 
jednostavno odredi m asa 1 m ola m olekula te tvari. To om o
gućuje da** se, umjesto brojenja čestica, količina tvari odredi 
pomoću njene mase, što je bitno jednostavnije.
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K ako točna relativna m asa neke molekule ovisi о njenu 
stvarnom  izotopnom  sastavu, najčešće se navodi prosječna re
lativna m asa koja odražava izotopni sastav elemenata od kojih 
se prom atrani spoj sastoji. Tako, npr., prosječna relativna m o
lekularna m asa klovorodika, HC1, s prirodnim  izotopnim sa
stavom iznosi 36,461, dok relativna m olekularna m asa izotopno 
čistog uzorka 1H 35C1 iznosi 35,97667.

Poznate su m nogobrojne m etode za određivanje relativne 
m olekularne mase. Koncepcijski i povijesno najjednostavniji 
način određivanja je  mjerenjem gustoće plina, na osnovi zakona 
idealnog plina i uz potrebnu korekciju zbog neidealnosti (v. 
Plinovi). Slični se rezultati dobiju i mjerenjem brzine difuzije 
i efuzije plinova, a vrlo se točno mjerenje može dobiti pomoću 
spektrom etra masa (v. Spektrometrija). N ajpopularnije su metode 
u kojima se prom atraju  svojstva otopina kao što su mjerenje 
osm otskog tlaka, tlaka para, vrelišta, tališta itd. (v. Otopine). 
Ponekad se relativna m olekularna m ása određuje mjerenjem 
brzine sedimentacije ili gradijenta koncentracije pri sedimenta- 
ciji, te iz viskoznosti plinova i tekućina. Rutinski se može 
mjeriti, s dovoljnom  točnosti, pom oću gel-permeacijske krom a- 
tografije.

ELEKTRONSKA STRUKTURA

Atomi su povezani u molekulu kemijskim vezama. N eutralni 
atom  nekog elementa sadrži određeni broj elektrona (jednak 
rednom  broju tog elementa u periodskom  sustavu) koji upravo 
kom penziraju pozitivni naboj njegove jezgre. P ro  storno-vre
menski i energijski raspored tih elektrona određuje elektron
sku struk turu  atom a, u kojoj se u prostornom  i energijskom 
smislu razlikuju tzv. ljuske. Za kemijska je svojstva najvažnija 
vanjska, valentna ljuska. Za razliku od elektrona koji su 
smješteni u unutrašnjim  ljuskam a te se pri tvorbi kemijskih 
veza gotovo ne mijenjaju, u vanjskoj se ljusci nalaze upravo 
oni elektroni (valentni elektroni) koji sudjeluju u kemijskim 
vezama. Kemijska veza nastaje kada se međusobnim djelovanjem 
dvaju atom a njihove elektronske strukture toliko izmijene da 
se oni mogu povezati. Zbroj 4svih tako izmijenjenih i m eđu
sobno povezanih struktura atom a daje elektronsku strukturu 
molekule.

Klasični pristup elektronskoj strukturi

Uočavanjem pravilnosti u broju kemijskih veza koje atom e 
nekog elementa povezuju s atom im a drugih elemenata, uveden 
je  sredinom XIX stoljeća pojam valentnosti (valencije). Va- 
lentnost atom a nekog elementa m jerila sç brojem vodikovih 
atom a koji se mogu s njim vezati, a odgovarala je broju ke
mijskih veza koje taj atom  može tvoriti. Vodik je odabran 
kao usporedbena jedinka, jer se sm atralo da njegov atom  nikad 
ne veže istodobno više od jednog atom a nekog drugog elementa. 
Tako je npr. fluoru pridijeljena valentnost 1, kisiku 2, dušiku 3 
i ugljiku 4. Iako je valentnost definirana prem a vodiku, ona 
je  prenosivo svojstvo, pa će dvovalentni atom  vezati ne samo 
dva vodikova atom a već i neka druga dva jednovalentna atom a, 
ili jedan dvovalentni atom  itd. To ujedno omogućuje da se 
odredi valentnost atom a koji izravno ne tvori veze s vodiko- 
vim atomima. Pokazalo se da atom i nekih elem enata mogu 
im ati i više od jedne valentnosti, odnosno da u različitim m o
lekulam a pokazuju različitu valentnost. Dapače, ponekad isto
vrsni atom i unutar iste molekule imaju različite valentnosti.

Pojam  valentnosti bio je  temelj za predodžbu о načinima
m eđusobnog povezivanja atom a u molekuli, tj. о kemijskim
vezama. Tradicionalno se razlikuju tri glavne vrste kemijskih
veza: kovalentna, ionska i m etalna veza.

Kovalentna veza nastaje ako dva atom a dijele par elektrona, 
tzv. elektronski par. Tako, npr., atom  fluora sadrži u valentnoj 
ljusci 7 elektrona. Ako se atom ska jezgra i elektroni unutrašnjih 
ljusaka predstave kemijskim simbolom prom atranog elementa, 
a valentni elektroni točkicam a ili križićima, tvorba fluorove 
molekule, F 2, može se predstaviti kao

;F· +  F  : -► :K F : (2)

Elektronski par * povezuje dva fluorova atom a, a nastao je

ravnopravnim  sudjelovanjem po jednog elektrona sa svakog 
fluorova atom a i predstavlja jednostruku kovalentnu vezu. Sma
tra  li se da taj elektronski par zajednički posjeduju oba atom a, 
to u molekuli fluora svaki atom  ima prividno 8 valentnih elek
trona. Tako je i s nastankom  molekule ugljik-dioksida, C 0 2. 
U  toj molekuli ugljikov atom  sa svakim kisikovim atom om  dijeli 
po 4 elektrona, pa je to dvostruka kovalentna veza:

2 : 0  +  :C: - *  О ÜSCÜSÖ (3)

Težnja atom a u molekuli da diobom  zajedničkih elektrona do
bije osam valentnih elektrona poznata je  kao pravilo okteta 
i prvi ga je uočio G. N. Lewis (američki kemičar, 1875— 1946). 
To se pravilo može shvatiti kao nastojanje atom a da potpuno 
popuni valentnu ljusku i da postigne tzv. zatvorenu ljusku 
što je ima atom  plemenitog plina koji mu je u periodskom su
stavu najbliži. Tako će, npr., vodikov atom  u molekuli vode, 
H 20 ,  steći dva elektrona, slično kao njemu najbliži plemeniti 
plin helij:

2H- +  :Q HxÖxH (4)

Ako se zajednički elektronski parovi označe crticom, a izostave 
se simboli za preostale valentne elektrone, dobivaju se klasične 
strukturne formule m olekula koje osim broja i vrsta atom a 
pokazuju i kemijske veze među njima:

F— F 0 = C = 0  H— C = C — H (5)

О sposobnosti nekog atom a da jače ili slabije privlači elek
trone ovisi hoće li dva povezana atom a ravnopravno dijeliti 
elektronski par. Ta se sposobnost izražava elektronegativnošću, 
koja je u prvoj aproksimaciji proporcionalna energiji ioniza
cije tog atom a. Elektronegativnost atom a pojedinih elemenata 
povećava se u periodskom sustavu slijeva nadesno i odozgo 
prem a dolje.. Dva atom a približno iste elektronegativnosti ravno
pravno će dijeliti elektronski par i veza među njima bit će 
nepolarna. M eđutim , ako se atom i u elektronegativnosti razli
kuju, dioba elektronskog para neće biti ravnopravna. Jedan će 
atom  poprim iti djelomični pozitivni, a drugi djelomični nega
tivni naboj, pa će veza među njima biti polarna. Polarnost 
veze je, dakle, funkcija razlike u elektronegativnosti atom a koji 
je  tvore.

Ponekad oba elektrona u elektronskom paru potječu s istog 
atom a. Taj se oblik ко valentne veze naziva koordinacijskom 
vezom. U  primjeru nastajanja molekule fosforil-triklorida

■су
:P +  :0  -b 3 :Ćj·—*:OxPxĆ): (6)

*.ci:

oba elektrona u vezi između atom a kisika i fosfora potječu 
od fosforova atom a. Umjesto crticom u strukturnim  se form u
lam a koordinacijska veza često označuje strelicom.

S razvojem kemije, da bi se zamijenila valentnost, došlo 
se do pojm a oksidacijskog broja, koji je bolje opisivao broj 
elektrona koje će pojedini atom  dati u kemijsku vezu. Oksi- 
dacijski je broj također empirijska veličina, a odgovara naboju 
što bi ga imao atom u molekuli kad bi se elektronski parovi 
u potpunosti pripisali elektronegativnijim atom im a. Zbroj oksi- 
dacijskih brojeva m ora biti jednak nabojnom  broju, odnosno 
jednak nuli za neutralnu molekulu.

Ionska veza nastaje kada je razlika elektronegativnosti dvaju 
atom a toliko velika da dioba zajedničkog elektronskog para 
nije moguća, već jedan atom  prisvoji elektron drugog atom a. 
P ri tom oba atom a prijeđu u nabijene čestice, ione. Takav 
ionski par ima suprotne naboje i privlačna je veza među njima 
elektrostatička. G ubitak i stjecanje elektrona većinom je, tako
đer, u skladu s pravilom okteta. Tako, npr., pri nastajanju 
litij-fluorida, LiF, litijev atom  poprim a elektronsku konfigura
ciju helija, a fluorov atom  elektronsku konfiguraciju neona:
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Li · +  F : ->  L i : F : (7 )

D ok u kovalentnoj vezi elektronski par veže samo ona dva 
atom a koji ga dijele, svaki pozitivno nabijeni ion (kation) pri
vlačit će sve negativno nabijene ione (anione) i obrnuto. Takvo 
privlačenje u ionskim spojevima stvara vrlo uređene ionske 
kristalne rešetke u čvrstom stanju (v. Čvrsto stanje, TE 3, str. 
128). S druge strane, molekule nastale povezivanjem atom a ion- 
skom vezom lako se raspadnu na ione (disociraju), osobito pod 
utjecajem drugih polarnih m olekula kao što je, npr., voda. To 
objašnjuje vrlo dobru topljivost ionskih spojeva u polarnim 
otapalim a (v. Otopine).

U  spojevima se rijetko susreće čista ko valentna ili čista 
ionska veza. Ako atom i koji se vežu nisu identični, zbog razlike 
u njihovoj elektronegativnosti veza će među njima (iako, npr., u 
prvom redu kovalentna) imati djelomično i ionski karakter (i 
obratno). Dapače, kvantnokem ijska teorija pokazuje da je  
razlika između kovalentne i ionske veze samo formalna i da 
obje nastaju istim mehanizmom.

Metalna veza karakterističnija je za metale u čvrstom stanju, 
a m anje za slobodne molekule. K ristalna rešetka m etala sastoji 
se od niza pravilno raspoređenih iona, a na okupu ih drži tzv. 
zajednički elektronski plin kojim su opkoljeni. Taj elektronski 
plin potječe od valentnih, relativno slobodnih elektrona svih 
prisutnih m etalnih atom a. Tako se mogu objasniti dobra elek
trična i toplinska vodljivost, te m agnetska i m ehanička svojstva 
metala, dok je  pravi uvid u prirodu kemijske veze u kristalnim 
rešetkam a m etala dala tek kvantnokem ijska teorija.

Kvantnokemijski pristup elektronskoj strukturi

Pom oću pravila okteta te na temelju m odela različitih tipova 
kemijskih veza klasična je kemija uspješno objasnila tvorbu 
većine molekula. U natoč tom e neki su problemi ostali nerazjaš
njeni. M olekule dušik-monoksida, N O , i dušik-dioksida, N 0 2, 
imaju, npr!, neparan broj elektrona. Postoje i m olekule koje 
imaju prividno previše veza, kao sum por-heksafluorid, SF6, 
zatim m olekule koje uopće ne bi smjele postojati jer sadrže 
atom e plemenitih plinova, kao ksenon-tetrafluorid, X eF4, ili m o
lekule koje prividno imaju m anjak elektrona, kao diboran, 
B2H 6. D a bi se spasio klasični pristup, takve su se molekule 
nastojale objasniti postavkom da se valentna ljuska dade po
većati tako da sadrži više elektrona nego najbliži plemeniti 
plin. M eđutim , klasični pristup ne može objasniti ili pred
vidjeti niz drugih svojstava molekula koja očito proizlaze iz 
elektronske strukture (npr. dipolni m om ent, prostorni raspored 
atom a, m agnetska svojstva m olekula'itd.). P ravi je  odgovor na 
ta pitanja pronađen tek u kvantnokem ijskom  pristupu. Razvoj 
kvantne m ehanike u prvoj polovici našeg stoljeća omogućio 
je kemiji bolji i dublji uvid u prirodu kemijskih veza (v. M e
hanika, kvantna). Ú kvantnoj kemiji elektronska struktura m o
lekule, odnosno prostorno-vrem enski i energijski raspored svih 
elektrona u molekuli opisuje se valnom funkcijom. O bično se 
prom atraju tzv. stacionarna stanja, tj. stanja u kojima se energija 
ne mijenja s vremenom.

U načelu su rješenja za mnoge probleme u kemiji, uključu
jući i predviđanje strukture molekula, sadržana u diferencijalnoj 
jednadžbi

'  1 (02Ψ
j h ( M n)j{d x f

’ 1 (δ2Ψ

+  i=i М Л & с ?  +  8yf

δ2ψ δ2ψ\
дуЈ +  dz)) +

(8)

što je  temeljna jednadžba kvantne m ehanike i koja se vrlo često 
naziva Schrodingerovom jednadžbom , prem a austrijskom fizičaru 
E. Schrödingeru (1887— 1961). T o 'je  potpuna prostorna valna 
jednadžba za molekulu koja se sastoji od r jezgara i s elektrona. 
Simboli u njoj znače sljedeće: Ψ je  ukupna prostorna valna 
funkcija  koja ovisi о prostornim  koordinatam a jezgara i elek
trona, (M n)j je  m asa (mirovanja) j- te jezgre, me je  m asa (mi
rovanja) elektrona (me =  9,107 · 1СГ31 kg), h je  P lanckova kon
stanta (prema njemačkom fizičaru M. Plancku, 1858— 1947),

koja je jedna od temeljnih konstanti svemira (h =  6,62620· 10-34 
Js), a E i V su to talna i potencijalna energija (molekularnog) 
sustava. Uobičajen je i skraćeni način pisanja jednadžbe (8)

Η Ψ  — Ε Ψ , (9 )

gdje je H  energijski operator nazvan hamiltonijan (prema irskom 
m atem atičaru W. R. H am iltonu, 1805— 1865). H am iltonijan je 
najvažniji operator (operator je  propis prem a kojemu se neka 
funkcija povezuje s nekom drugom funkcijom) u valnoj m e
hanici, a ima sljedeći oblik:

н =  -  Σ h2
j - 1 8 τι2 (M n)j

д2

[—
8 п 2(т

д2

2+ dyf
+

i i
Ч

+  V. (10)

Prva dva člana ham iltonijana predstavljaju doprinose kineti
čkoj energiji sustava, a potencijalna energija ima sljedeću finu 
strukturu :

' ii' i i' ' j j '  i j  ' i j
(11)

I,I ' » JJ

gdje je  Z j  atom ski broj j- te jezgre, e je  elem entarni naboj 
(e ^  1,60219· IO-19 С), ε0 permitivnost vakuum a, a r ir , гјГ i 
rij m eđusobne su udaljenosti dvaju elektrona, dviju jezgara te 
elektrona i jezgre.

Jednadžba (8) vrlo je složena i ne može se izravno prim i
jeniti na molekule. O na se rješava aproksim ativno. P o tpuna 
m olekularna valna funkcija može se raščlaniti na nezavisne 
valne funkcije za pojedina m olekularna gibanja

Ψ = V>tVrV\V>e.· (12)

gdje su гpt, ipr, ψν i tpe redom translacijska, rotacijska, vibra- 
cijska i elektronska valna funkcija. Ako vrijedi aproksim acija 
(12), tada će energijski doprinosi pojedinih m olekularnih gibanja 
biti aditivni

E = Et + Er -l· Ev +  Ee, (13)

gdje su £ t, Ex, Ev i Ee energija translacijâ, rotacijâ, vibracijâ 
te elektronska energija. Prvo se odvoji translacijska valna funk
cija, jer su translacijski stupnjevi slobode posve neovisni о 
ostalima. N akon odvajanja translacija jednadžba (8) može se 
razložiti na dvije jednadžbe. Jedna od njih opisuje gibanje 
pojedinog elektrona u potencijalnom polju jezgara fiksnog polo
žaja i u potencijalnom polju ostalih elektrona

Й'Ч>' = ЕеЧ>', (14)

gdje je  Ψζ ukupna elektronska valna funkcija, Ee ukupna elek
tronska energija molekule, а Я е je ham iltonijan elektronskog 
sustava. Taj je  ham iltonijan složen od dijelova koji opisuju 
kinetičku energiju elektrona

* h2 i д2 д2 д2 
Ì= 1 8 Tz2(me)i \d x f + +  dzf

privlačenje jezgara i elektrona

-Σ Z je 2 1

У 4 -«О

i m eđusobno odbijanje elektrona

„ е 2 1

4 π ε 0

( 1 5 )

(16)

(17)

D ruga jednadžba opisuje gibanje jezgara

[Й п + £ с] Хпе =  £х„е, (18)

gdje simboli imaju sljedeće značenje: χη6 su nuklearne valne 
funkcije, H n je  ham iltonijan nuklearnog sustava koji opisuje
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kinetičku energiju

_  £  —  
j= i Βπ2(Μ η);·

i m eđusobno odbijanje jezgara

- + i !
буј

б2

2 +

Z jZ y e 2 1
4 π ε0’

(19)

(20)

Ε  je  ukupna energija molekule, a £ e je, kao i u relaciji (14), 
elektronska energija molekule u ravnotežnoj konfiguraciji. Jed
nadžba (18) može se rastaviti u dvije jednadžbe: u rotacijsku 
valnu jednadžbu, koja predstavlja rotacijsko gibanje, i u vibra- 
cijsku valnu jednadžbu, koja predstavlja vibracijsko titranje 
atom a u molekuli. M olekula sastavljena od N  atom a ima u 
općem slučaju 3 N  — 6 nezavisnih ili osnovnih vibracija. Ako je 
m olekula linearna, tada ima 3 N  — 5 takvih vibracija. Tako npr. 
troatom na nelinearna m olekula H 20  ima ukupno 9 stupnjeva 
slobode, i to tri translacijska, tri rotacijska i tri vibracijska. 
Tri vibracijska stupnja slobode molekule H 20  jesu: simetrično 
i asimetrično istezanje veza О — H i prom jena kuta između tih 
veza. D voatom na linearna m olekula N 2 ima ukupno 6 stupnjeva 
slobode: tri translacijska, dva rotacijska i jedan vibracijski, a 
taj je  istezanje veze N — N.

M ogućnost rastavljanja relacije (8) na jednadžbe (14) i (18) 
rezultat je  Born-0ppenheimerove aproksimacije, koju su 1927. 
godine postavili njemački fizičar M. Born (1882— 1970) i američki 
fizičar J. R. Oppenheimer. Aproksimacija Borna i O ppenheim ern 
temelji se na činjenici da su elektroni mnogo lakši od jezgara, 

. pa se prem a tom e i mnogo brže kreću, tako da se može uzeti 
kao prilično dobar opis da elektroni osjećaju položaje, ali ne 
osjećaju impulse jezgara, te se mogu odvojeno prom atrati.

Jednadžbu (14), koja je  važna za kemiju, također nije m o
guće točno riješiti, osim za vodikov atom  kao najjednostavniji 
primjer. U zrok tome su numeričke teškoće s članovim a elek
tronskog ham iltonijana koji označuju međusobno odbijanje elek
trona (dvoelektronski članovi). Zbog nemogućnosti točnog rje
šavanja valne jednadžbe (14) za sustave s više elektrona (više- 
elektronski atom i i molekule), razvile su se m etode za njeno 
približno rješavanje. Postoje dvije približne m etode koje se 
ravnopravno upotrebljavaju za predviđanje elektronske struk
ture molekula. To su metoda valentnih struktura i metoda mo
lekularnih orbitala.

M etodu valentnih struktura utemeljili su 1927. godine njemački fidčari 
W. Heitler (1904— ) i F. W. London (1900— 1954), a njenu su razvoju prido
nijeli američki fizičar J. C. Slater (1901 — 1976) i američki kemičar L. C. 
Pauling (1901— ). Za uvođenje i razvoj m etode molekularnih orbitala zaslužni 
su njemački fizičar F. Hund (1896— ), američki kemičar R. S. Mulliken  
(1896— ), njemački fizičar E. Hiickel (1896— 1980) i engleski teorijski kemičari 
J. E. Lennard-Jones i C. A. C oulson (1910— 1974).

Povijesno je m etoda valentnih struktura prva uvedena u 
kemiju, ali se m etoda molekularnih orbitala znatno više upo
trebljava, jer je  numerički jednostavnija. M eđutim , važno je 
napom enuti da se u većini postignutih rezultata obje metode 
slažu, iako su ti rezultati dobiveni vrlo različitim putovima.

Metoda molekularnih orbitala. U m etodi molekularnih orb i
tala pretpostavlja se da elektron u molekuli okupira moleku
larnu orbitalu, koja predstavlja prostornu jednoelektronsku 
funkciju što SQ proteže oko svih jezgara u molekuli. M oleku
larna orbitala sadrži eksplicitno samo prostorne koordinate 
elektrona koji se u njoj nalazi. Pojedinu m olekularnu orbitalu 
mogu popuniti prem a Paulijevu načelu zabrane (koje je  1925. 
godine postavio švicarski fizičar W. Pauli, 1900— 1958) naj
više dva elektrona koji se razlikuju po orijentaciji spina. Bitna 
je  razlika između atom ske orbitale, АО, i m olekularne orbitale, 
M O, u tom e što je elektron u atom skoj orbitali pod utje
cajem potencijalnog polja jedne jezgre, dok je  u molekularnoj 
orbitali pod utjecajem potencijalnog polja svih jezgara u m o
lekuli. K ada se elektron nađe u blizini pojedine jezgre u m o
lekuli, tada utjecaj potencijalnog polja te jezgre postaje do
m inantan. Stoga se razum no očekuje da će m olekularna orbi
tala u blizini pojedine jezgre biti vrlo slična odgovarajućoj 
atom skoj orbitali. To je i temelj ideje da se m olekularna orb i
tala može približno konstruirati pomoću orbitala atom a od

kojih je  pojedina m olekula složena. Lennard-Jones je 1929. 
godine predložio takav način slaganja m olekularnih orbitala, 
a ime aproksimacija LK A O  (linearna kom binacija atom skih orbi
tala) dao je  1935. godine M ulliken. Aproksimacija LKAO po
kazala se kao najpogodniji i najlakši način približnog konstrui
ranja m ojekularnih orbitala. M atem atički se aproksimacija 
LKAO formulira ovako:

Vi =  Σ  сігФг (21)

gdje je Ψι i-ta  m olekularna orbitala, Фг su atom ske orbitale 
koje pripadaju atom im a u danoj molekuli, cir koeficijenti line
arnog razvoja, a zbroj ide preko svih atom skih orbitala.

Prim jena m etode m olekularnih orbitala može se ilustrirati 
na molekuli vodika, H 2. Vodikova se molekula sastoji od dva 
atom a vodika, od kojih svaki ima u temeljnom stanju po je
dan elektron u orbitali ls. M olekularne se orbitale H 2 gene
riraju tako da se dvije atom ske orbitale ls  sastavljaju zbra
janjem  ili oduzimanjem. Ako se zbroje, lsa +  1 sfl-, dobije se 
m olekularna orbitala prikazana konturnim  dijagram om  (si. 1).

Internuklearna

SI. 1. Zbrajanje dviju atom skih orbitala ls

Takva se orbitala zove σ  (sigma) i karakterizira je  to što je 
simetrična s obzirom na internuklearnu os, a (ls) označuje 
da je nastala kombiniranjem atom skih orbitala ls. Drugim se 
riječima može kazati da je odlika orbitala σ to što nemaju 
čvom u ravninu (čvorna ravnina je ravnina u kojoj je vrijed
nost valne funkcije nula) koja sadrži internuklearnu os. Takva 
se m olekularna orbitala, koja nastaje zbrajanjem atom skih o r
bitala, naziva veznom, jer je  u njoj povećana elektronska gu
stoća u području između atom skih jezgara, a energija koja 
pripada veznoj orbitali tf(ls) uvijek je niža od ukupne ener
gije slobodnih atom a a i a'. Ako se pak oduzme 1 sa> od ls fl, 
što je jednako zbrajanju dviju orbitala ls suprotna predznaka, 
Ι -Sa +  ( —lv)> dobije se m olekularna orbitala čt*(1s) prikazana 
konturnim  dijagram om  (si. 2). Ta se m olekularna orbitala na
ziva protuveznom  (prema konvenciji označena je zvjezdicom da 
bi se simbolički razlikovala od vezne orbitale), jer je u njoj 
elektronska gustoća između atom skih jezgara mnogo smanjena, 
a pripadna joj je energija uvijek viša od ukupne energije slo
bodnih atom a a i a', pa ne doprinosi stabilnosti molekule.

K om biniranjem  dviju atom skih orbitala nastaju dvije mole
kularne orbitale: jedna vezna, a druga protu vezna (si. 3). T a
kav način kom biniranja vrijedi i za druge vrste atom skih 
orbitala (p, d, / ) ,  ali treba paziti na njihovu orijentaciju.

© -© ■ 1 0 - 0

Čvorna ravnina 
I 
i

l.v

► I Internuklearna

os
I

SI. 2. Oduzimanje dviju atom skih orbitala ls e

/

<7*(ls)

/Protuvezna' 
MO

\

Ел\Sa
АО

H -

-H-

1 Sa’
АО

đ(h)
Vezna MO

SI. 3. Dijagram energijskih razina za veznu i pro
tu veznu kombinaciju dviju atomskih orbitala ls
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Naime, atom ske se orbitale mogu povoljno kom binirati, dajući 
molekularne orbitale, sam o unutar određenih ograničenja. Va
žna ograničenja jesu: 1) energije atom skih orbitala koje sudje
luju u formiranju molekularnih orbitala dvoatom nih molekula 
m oraju biti približno jednake. To u praksi znači da se u 
hom onuklearnim  m olekulam a tipa A2 neće moći kom binirati 
atom ske orbitale Is i 2s, kao ni atom ske orbitale 2s i Зр itd., 
je r je među njima velika energijska razlika. M eđutim , u he- 
teronuklearnim  dvoatom nim  m olekulam a tipa AB do takva 
kom biniranja katkada može doći jer, već prem a vrsti atom a 
koji tvore molekulu AB, energijska razlika između atomskih 
orbitala ls  i 2s, kao i između 2s i 3p itd., može biti mnogo 
m anja nego u m olekulam a tipa A2 ; 2) atom ske se orbitale m o
raju dosta prekrivati da bi pogodnim kombiniranjem formirale 
m olekularne obitale. Energija kovalentne veze usko je, zapravo, 
povezana (proporcionalna) sa stupnjem prekrivanja atom skih 
orbitala. Tako se, npr., dvije orbitale s ne mogu osobito uspješno 
prekrivati zbog svojega sfernog oblika (si. 4). M atem atički se 
to prikazuje ovako:

(22)

gdje Saa' predstavlja skraćeno označivanje integrala prekrivanja 
(integrira se preko cijelog prostora), a d k  je infinitezimalni 
dio prostora (dV  = dxdydz). Budući da je vrijednost integrala 
prekrivanja za orbitale s malena, to su kemijske veze u kojima 
sudjeluju samo te orbitale relativno slabe. M nogo je povoljnije 
prekrivanje između orbitala s i p ili orbitala p i p, ako su 
orbitale p povoljno usmjerene (si. 5). Zato su i veze σ tipa

1 Sa 1 Sa'

SI. 4. Prekrivanje dviju orbitala s

SI. 5. Prekrivanje orbitala, s i p

SI. 6. Dvije m oguće kom binacije atom skih orbitala 2s s orbi- 
talama 2p, od kojih je jedna nepovoljna (a) a druga povoljna (b)

s-p i p-p mnogo jače od veza tipa s-s; 3) atom ske orbitale 
koje sudjeluju u tvorbi molekularnih orbitala preitìa aproksi
maciji LKAO m oraju imati jednaku simetrijp s obzirom na 
m olekularnu os. To znači da neke atom ske orbitale iste ener
gije, koje se naoko povoljno prekrivaju, ne m ogu sudjelovati 
u tvorbi m olekularnih orbitala ako je jedna simetrična, a druga 
antisim etrična s obzirom  na m olekularnu os. Tako npr. ako 
se m olekularna os zamisli u smjeru koordinatne osi y, orbitala 
2s ne može se kom binirati s orbital om 2 pz, već jedino s orbi
tal om 2Py (si. 6). U  prvom se primjeru (a) pozitivni dio (S J

i negativni dio (S2) integrala prekrivanja (S  =  S 1 +  S2) između 
orbitala 2s i 2pz poništavaju dajući nulu za vrijednost ukupnog 
prekrivanja, pa zato atom ske orbitale u toj kombinaciji ne 
mogu sudjelovati u tvorbi molekularne orbitale. Drugi je  pri
mjer (b) povoljno prekrivanje, koje vodi do form iranja m ole
kularnih orbitala. Slično se može pokazati da se orbitala pz 
nekog atom a ne može kom binirati s orbitalam a px ili py d ru 
gog atom a, jer će vrijednost pripadnih integrala prekrivanja 
biti jednaka nuli. Izravno kom biniranje dviju atom skih orbitala 
p, koje leže u smjeru osi y  u kartezijskom pravokutnom  koor- 
dinatnom  sustavu, daje m olekularne orbitale σ, a bočnim kom 
biniranjem nastaju m olekularne orbitale π (si. 7).

0 * 0  1 0 * 0  
(ЗрД (2

G > (2ft)

(2ft),

ѳ
θ ’ С  

CD
a ·  ·  a'

C D

σ(2 Py)

π(2 pz)

SI. 7. Stvaranje molekularnih orbitala kombiniranjem atom skih orbitala p. 
a položaj orbitale py u kartezijskom pravokutnom  koordinatnom  sustavu, b iz
ravno kombiniranje dviju atom skih orbitala 2p, с bočno kombiniranje dviju 

atom skih orbitala lp

Elektronska energija dvoatom ne hom onuklearne molekule 
(npr. H 2) funkcija je m eđuatom ske udaljenosti (si. &). K ri
vulja 1 ima jasno označen minimum i odgovara formiranju 
vezne m olekularne orbitale. M eđuatom ska udaljenost R  kod 
koje je elektronska energija m inim alna odgovara ravnotežnoj 
duljini kemijske veze u dvoatom noj hom onuklearnoj molekuli, 
npr. u molekuli H — H. (Poljski fizičar W. Kotos i američko- 
-nizozemski fizičar C. C. J. R oothaan 1960. godine vrlo su 
točno izračunali ravnotežnu m eđuatom sku udaljenost za mole-

Sl. 8. O visnost elektronske energije о m eđuatomskoj uda
ljenosti u dvoatom noj molekuli. R  ravnotežna m eđuatom 
ska udaljenost, Ea i Ea· elektronske energije individualnih  
atoma. Krivulja 1 odgovara veznoj, a krivulja 2 protu- 

veznój molekularnoj orbitali
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kulu vodika, 0,74*1 · IO-10 m, i pripadnu ukupnu energiju, 
4,7467 eV, koja se slaže s eksperimentalno određenom  energi
jom  disocijacije m olekule vodika, (4,7466 +  0,0007) eV). K rivu
lja 2 na si. 8 nem a m inim um a (jer je  za svaku m eđuatom sku 
udaljenost elektronska energija H 2 veća ili jednaka zbroju 
energija individualnih atom a) i odgovara protuveznoj m oleku
larnoj orbitali. Iz tog razm atranja proizlazi da je elektronska 
energija potencijal koji drži atom ske jezgre u ravnotežnom  
položaju. To je ujedno i odgovor na pitanje zašto neka dva 
atom a (npr. H +  H) tvore stabilnu m olekulu (H 2), dok neka 
druga dva atom a (npr. He +  He) neće tvoriti pripadnu m ole
kulu (He2). U  prvom  je prim jeru £ e(H2) <  £α(Η) +  Ea (H), a u 
drugom  je £ e(He2) >  £ a(He) +  £ ö,(He).

Homonuklearne dvoatomne molekule. Energija molekularne 
orbitale ovisi о vrsti i energiji atom skih orbitala od kojih je 
izgrađena i о uspješnosti njihova prekrivanja. Npr. m oleku
larna orbitala tf(ls) im a mnogo nižu energiju od a(2s\ jedno
stavno zato što atom ske orbitale ls, od kojih je  m olekularna 
orbitala cr(ls) nastala, imaju nižu energiju od orbitala 2s. Slično 
je m olekularna orbitala σ(2s) energijski niža od σ(2p), jer su 
atom ske orbitale 2s niže energije od orbitala 2p (v. Kemija, 
TE 7, str. 1 ; v. Kemijski elementi, TE 7, str. 50). Izravno pre
krivanje dviju orbitala p veće je od bočnoga, pa je  razdva
janje veznih <т(2р) i protu veznih σ*(2 p) veće od razdvajanja 
orbitala π(2p) i π*(2p). N a temelju toga i ranijeg razm atranja 
može se konstruirati m olekularno-orbitalni energijski dijagram 
za hom onuklearne dvoatom ne molekule (si. 9). Osim dijagram- 
skog prikaza može se redoslijed energija m olekularnih orbitala 
za hom onuklearne dvoatom ne molekule skraćeno predočiti i 
ovako :

cr(ls) <  σ *(1 s) <  σ(2s) <  σ*(2s) <  σ(2py) < n(2px) =

=  π(2pz) < π*(2ρχ) =  π*(2ρζ) <  σ*{2py) . . .  (23)

orbitala π(2ρζ) i π(2ρχ). T ada će energijski redoslijed m oleku
larnih orbitala biti sljedeći:

ö-(ls) <  tf*(ls) <  g ( 2 s )  <  σ*(2s) <  π(2ρχ) =  
π(2ρζ) < σ{2py) <  π*(2ρχ) =  π*(2ρζ) <  σ*(2ρν). (24)

Taj redoslijed, potvrđen spektroskopskim  mjerenjima, vrijedi 
za sve hom onuklearne dvoatom ne molekule sastavljene od 
atom a druge periode (i za H 2), osim za kisik, 0 2, i fluor, F 2, 
za koje vrijedi shema (23).

Sheme (23) i' (24) služe prilikom studija strukture dvoatom - 
nih molekula. Tako se, npr., uzroci razlike između N 2 i 0 2 
lako uočavaju iz usporedbe njihovih m olekularno-orbitalnih di
jagram a (si. 10). M olekula dušika ima 14 elektrona, od kojih 
zadnja dva popunjavaju veznu m olekularnu orbitalu σ(2py).

/  a-(2Py) v

ÌSu K'i4 )  π' (2β) V4 k2 t  ?a_ 2p,

*(2 px) π(2ρχ) /

2 s

σ (2 py)

σ·(2 s)

σ (2s)

<r*(l s)

2 s

АО

ls

АО

<7(1 s)

MO

SI. 9. M olekularno-orbitalni energijski dijagram za hom onuklearne dvoatom ne 
molekule. АО atom ske orbitale, MO m olekularne orbitale

Atomske orbitale 2s i 2p ne razlikuju se toliko po energiji 
da se mogu tretirati kao da su međusobno potpuno neovi
sne. Ako između orbitala 2sa i 2pa postoji određena interak
cija, prom ijenit će se navedeni energijski redoslijed m olekular
nih orbitala. Veća interakcija između 2sa i 2pya. snizit će ener
giju orbitala a(2s) i <7*(2s), a povisit će energiju orbitala 
σ(2Ру) i σ *(2py\  pa će orbitala σ(2py) biti po energiji veća od

<т‘(2 р > -σ\2 py)

n<2 px) - - π \2  рг) A 2px)~ 4 —

<У(2Ру)- M2px)- π(2 Рг)

* ( w — Ц —  — — π(2^)

σ-(2ΐ)— fi—

41—

■4 — a'as)

<7(2s)-

(TVs) ff"

- <7 (2 s)

- f j— σ'Μ

<7(1 s)- -<7(1 s)

N 2 °2

SI. 10. M olekularno-orbitalni dijagrami m olekule dušika (N 2) i kisika ( 0 2)

G ubitak  elektrona iz vezne m olekularne orbitale slabi i p ro
duljuje vezu. Teorijska su predviđanja u skladu s eksperimen
talnim  rezultatima. M olekula dušika nalazi se u singuletnom 
temeljnom stanju, a disocijacijska energija (energija potrebna 
da se dvoatom na molekula raspadne na slobodne atome) neu
tralne molekule (9,76 eV) veća je od one za pozitivni ion 
N 2 (8,73 eV). Veza u N 2 (1,09 · IO-10 m) kraća je od one u 
N 2 (1,12 * 10-10 m). U  m olekularnim orbitalam a π(2ρν), π(2pz) i 
σ(2py\  koje su sve vezne, nalazi se šest elektrona koji sudje
luju u tvorbi veze u N 2. Oni služe za tvorbu trostruke veze, 
koja se jednostavno označuje kao N = N ,  te odgovara klasičnoj 
predodžbi, ali se sastoji od jedne veze σ i dviju veza π.

M olekula kisika ima 16 elektrona, od kojih zadnja dva pa
ralelnog spina popunjavaju (prema H undovu pravilu) protu- 
vezne m olekularne orbitale π*(2pz) i π*(2px). Eksperim entalna 
je činjenica da je kisik u tripletnom  temeljnom stanju. Nespa- 
reni elektroni u π*(2px) i n*(2pz) uzrok su param agnetizm u 
molekule 0 2, i to objašnjenje jedan je od najranijih uspjeha 
teorije molekularnih orbitala (Lennard-Jones, 1929), a drugačije 
se param agnetizam  takve jednostavne molekule kao što je 0 2 
nije dao objasniti. (Američki je  kemičar G. W. W heland nešto 
kasnije došao do istog rezultata pomoću teorije valentnih struk
tura.) G ubitak  elektrona iz protuvezne m olekularne orbitale 
vodi stabilizaciji molekule i očvršćivanju veze. To je potvrđeno 
i eksperimentima: energija disocijacije 0 2 (5,08 eV) niža je od 
one za 0 2 (6,48 eV), a veza u 0 2 (1,21 · IO-10 m) dulja je od 
one u 0 2+ (1,12· IO-10 m).
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Atom kisika ima šest valentnih elektrona (valentni su elek
troni oni koji popunjavaju valentne atom ske orbitale, a to su 
za kisik orbitale zadnje ljuske, tj. 2s i 2p), koji u kom bina
ciji s elektronima drugog atom a kisika daju 12 valentnih elek
trona, od kojih su 8 u veznim, a 4 u protuveznim m olekularnim 
orbitalam a. O datle slijedi da četiri elektrona sudjeluju u for
m iranju dviju kovalentnih veza u molekuli kisika, što odgovara 
klasičnoj predodžbi. (Broj kovalentnih veza u dvoatom nim  m o
lekulam a jednak je polovici razlike broja elektrona u veznim 
i protuveznim orbitalama.) D vostruka veza u molekuli kisika, 
0 = 0 ,  slabija je i dulja od veze N 2. Pom oću m olekularno- 
-orbitalnog dijagram a (si. 9) može se lako odrediti elektronska 
konfiguracija dvoatom nih m olekula prem a načelu izgradnje.

Heteronuklearne dvoatomne molekule. Tipična shema za ve
znu i protuveznu kombinaciju dviju nespecificiranih orbitala 
atom a A i B, koji tvore heteronuklearnu dvoatom nu molekulu 
tipa AB, a kojima su energijske razine najčešće dosta različite, 
prikazana je na si. 11a. Takva shema odgovara, npr., mole- 
kularno-orbitalnom  dijagram u za klorovodik, HC1. Naime, u 
formiranju veze σ u molekuli HC1 sudjeluju samo klorovi elek
troni 3p, koji se jedino mogu kom binirati s vodikovim elek
tronom  ls, jer elektroni unutrašnjih  ljusaka klora imaju pre
niske energije. Budući da se vodikove orbitale ls ne mogu sla
gati s orbitalam a klora 3px i 3pz, jer je zbog njihoviç ne
povoljne orijentacije integral prekrivanja jednak nuli, to jedina 
moguća povoljna kombinacija nastaje između orbitala ls(H) i 
Зру(С1). N a si. 11a energijska razina A odgovara vodikovoj 
atom skoj orbitali ls, a razina В  odgovara energiji atom ske 
orbitale 3py klora. M olekularna orbitala, koja nastaje veznom 
kombinacijom ls(H )-+ Зру(С1), neće biti simetrična (si. 11b).

АО

/  Protuvezna Л 
/ /  MO \

■\
\
\

\
\  /  
\  Vezna МО У

м н -
AB

о
H Cl 

АО

atom skih orbitala dvaju atom a, m olekularne orbitale odgo
varaju gotovo nepromijenjenim atom skim orbitalam a. Tako, 
npr., za razliku od molekule klorovodika, HC1, u molekuli 
natrij-klorida, NaCl, vezna orbitala gotovo potpuno odgovara 
orbitali 3py klorova atom a, a protuvezna orbitala skoro potpuno 
odgovara orbitali 3s natrijeva atom a, dok klorove orbitale 3px 
i 3pz predstavljaju nevezne orbitale. K ako je pri tom e vezna 
orbitala populirana sa dva elektrona, a protuvezna je prazna, 
proizlazi da su svi valentni elektroni lokalizirani na klorovu 
atom u. To upravo odgovara klasičnoj predodžbi о toj molekuli 
prem a kojoj natrijev atom  predaje svoj elektron klorovu atom u 
tvoreći Lewisov ionski par N a +Cl~.

Također se tako mogu teorijski izvoditi elektronske kon
figuracije različitih dvoatom nih molekula. Zaključci koji se na 
temelju poznavanja elektronske konfiguracije mogu izvesti о 
stabilnosti molekule, о geometriji, о dipolnim mom entima, о 
reaktivnosti itd., samo su kvalitativni. M etoda m olekularnih 
orbitala sam o u obliku nazvanom  ab initio SCF MO  može dati 
kvantitativne podatke о param etrim a dvoatom nih molekula.

Višeatomne molekule. M etoda m olekularnih orbitala može se 
relativno lako proširiti na višeatomne molekule. Opisivanje 
elektronske strukture većih molekula slijedi ista načela, ali je 
nešto složenije. Tako, npr., m olekula metana, C H 4, ima ukupno 
10 elektrona, koji se nalaze u 5 tzv. kanonskih molekularnih 
orbitala (si. 12). N ajnižu energiju ima orbitala koja se označuje 
sa 1 a1 (oznake potječu od matem atičke teorije grupe točke i 
naznačuju simetrijske karakteristike orbitala, analogno ozna
kam a za atom ske i m olekularne orbitale u dvoatom nim  mole
kulama). Zbog energijske udaljenosti od ostalih orbitala odgo
vara orbitala 1 a i gotovo potpuno ugljikovoj atom skoj orbitali 
ls, uz tek neznatnu primjesu ostalih orbitala. Popunjene m o
lekularne orbitale 2a x i l f2 i prazne 3αγ i 2t2 mogu se opisati 
kao različite kombinacije ugljikovih atom skih orbitala 2s i 2p 
te četiriju vodikovih orbitala ls. Tako se, npr., orbitala 2a l 
opisuje kao vezna kombinacija ugljikove orbitale 2s i vodikove 
orbitale ls, a orbitala 3a1 kao njihova protuvezna kom bina
cija. No, opis tih orbitala može se racionalizirati i na drugi 
način, što dovodi do istog rezultata. Poznato  je, naime, da su 
u molekuli metana veze ugljik—vodik tetraedarski raspoređene 
u prostoru, tj. vodikovi atom i smješteni su u uglovima te tra
edra, a ugljikov atom  u njegovu središtu. Atomske orbitale

SI. 11. Tvorba heteronuklearne dvoatom ne m olekule, a moleku- 
larno-orbitalni energijski dijagram, b oblik m olekularne orbitale 
(za klorovodik) nastale veznom kom binacijom vodikove atomske 
orbitale ls  i klorove atom ske orbitale 3py; MO m olekularna orbi

tala, АО atom ska orbitala

Asimetrični je  oblik m olekularne orbitale upravo rezultat razlike 
u energiji između konstituirajućih atom skih orbitala. Energija 
je m olekularne orbitale bliska energiji klorove atom ske orbitale 
3py, pa će i njen oblik biti sličniji obliku te atom ske orbitale. 
Takav oblik m olekularne orbitale pokazuje da će veza H — Cl 
biti polarna, što je i eksperimentalno utvrđeno. N a temelju tih 
razm atranja proizlazi da m olekula HC1 ima sljedeću elektron
sku konfiguraciju:

( ls )2 (2s)2 (2px)2 (2py)2 (2pz)2 (3s)2(3px)2 (3pz)2 σ2(Η, 3py\  (25)

U  (heteronuklearnim ) dvoatom nim  m olekulam a elektroni 
mogu okupirati četiri tipa orbitala: orbitale unutrašnje ljuske, 
vezne, nevezne i protuvezne orbitale valentne ljuske. Za kloro
vodik orbitale unutrašnje ljuske jesu ls, 2s, 2px, 2py i 2pz. 
O ne su lokalizirane oko jezgre klora i ne utječu mnogo na 
svojstva molekule. N jim a je dosta slična valentna orbitala 3s, 
koja je također lokalizirana oko jezgre klora. O rbitale 3px i 
3pz također su lokalizirane oko jezgre klora, ali su malo pola
rizirane. O ne predstavljaju nevezne valentne orbitale. Po  dva 
elektrona suprotnog spina u njima tvore d v a  usam ljena elek
tronska para na kloru u molekuli klorovodika. Konačno, po
stoji vezna orbitala σ. Tako je svih 18 elektrona klorovodika 
smješteno u pripadne orbitale.

Analogna slika dobije se i za molekule koje se klasično 
opisuju kao ionske. M eđutim , zbog velikih razlika u energiji

l.s

С
Atomske
orbitale
ugljika

la,
CH4

Molekularne
orbitale
metana

4H
Atomske
orbitale
vodika

SI. 12. M olekularno-orbitalni energijski 
dijagram metana

2s i 2p mogu se prikazati u obliku hibrida sp3, tj. od triju 
orbitala p i jedne orbitale s mogu se konstruirati četiri orbitale 
tipa sp3, koje su usmjerene u uglove tetraedra i međusobno 
jednake energije (v. Atom, TE 1, str. 474). K om biniranjem  po
jedine orbitale sp3 i vodikove orbitale ls  može se dobiti opis 
tzv. lokaliziranih molekularnih orbitala. O ne su razdijeljene u dva 
skupa. Jedan od njih čine četiri orbitale σ, koje se opisuju 
kao vezna kom binacija pojedine hibridne orbitale sp3 i vodikove 
orbitalë ls, te imaju nižu energiju. D rugi skup s višom ener
gijom čine četiri orbitale σ*, koje se opisuju kao njihova protu
vezna kombinacija. K anonska m olekularna orbitala 2ax može 
se, dakle, opisati kao pozitivna kombinacija svih četiriju lokalizi
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ranih orbitala σ i im at će nešto nižu energiju od njih. K anonska 
m olekularna orbitala 112 može se opisati pomoću takvih kom 
binacija orbitala σ u kojima se dvije pojavljuju s pozitivnim, 
a dvije s negativnim predznakom. K ako su sve tri takve orbi
tale opisane na isti način, njihova će energija biti međusobno 
jednaka i nešto viša od orbitale 2αλ. Slično tom e nepopunjene 
se orbitale 3a1 i l t 2 mogu opisati kombiniranjem lokaliziranih 
orbitala σ*.

Dva elektrona, koji se nalaze u orbitali 1 au  s obzirom na 
njen gotovo atom ski karakter, ne sudjeluju u vezi između 
atom a vodika i ugljika. Osam elektrona u orbitalam a 2a 1 i 
l i 2, koje su opisane kao različite kombinacije veznih orbitala σ, 
daju pozitivan doprinos kemijskoj vezi i kvantnokem ijska su 
predodžba četiriju jednostrukih kovalentnih veza u klasičnoj 
Lewisovoj slici molekule m etana:

Osim usm jerenosti veza u uglove tetraedra, kvantnokem ijska 
predodžba о molekuli m etana može objasniti i druga opažanja, 
npr. apsorpciju ultraljubičastog svjetla valne duljine 145,5 nm, 
energiju ionizacije od 13 eV, itd.

O d posebnog su interesa za kemiju π-elektroni konjugira- 
nih molekula. Tako je još 1931. godine E. Hiickel predložio 
inačicu metode molekularnih orbitala (ETiickelova teorija) koja 
vrijedi za konjugirane molekule i koja je  već gotovo pola 
stoljeća neprekidno u upotrebi za predviđanje strukture i reak- 
tivnosti konjugiranih molekula. O na je također temelj iz kojeg 
se mogu izvesti druge strožije varijante m etode molekularnih 
orbitala, koje se danas upotrebljavaju za višeatomne molekule.

Lančaste konjugirane strukture karakterizira naizmjenično 
formalno redanje jednostrukih i dvostrukih veza, koje upravo 
zbog konjugacije nisu ni obične jednostruke veze, već nešto 
kraće, a ni obične dvostruke veze, već nešto dulje. Monocikli- 
čke konjugirane molekule također karakteriziraju formalno na
izmjenične jednostruke i dvostruke veze. M eđutim , zbog ko
njugacije u prstenu sve su veze jednake, iako se u nekim 
m olekulam a s mnogo ugljikovih atom a pojavljuje alternacija 
jednostrukih i dvostrukih veza. Konjugirane molekule su pla
narne strukture, koje se sastoje od lokaliziranih orbitala σ i 
delokaliziranih orbitala π. U pravo prisutnost delokaliziranih 
orbitala π u konjugiranim m olekulam a, bez obzira da li su 
lančaste ili cikličke strukture, znatno utječe na duljine veza 
u njima (koje su dulje od dvostrukih, a kraće od jednostrukih 
veza), na energiju veza i na reaktivnost molekula.

Pogodan primjer za opis veza u cikličkoj konjugiranoj m o
lekuli jest benzen, C 6H 6. Benzen je planarna molekula, koja 
u svojoj molekularnoj ravnini ima šest С — H i šest С — С veza 
σ. Veze С— H sastoje se od ugljikovih hibridnih orbitala sp2

H

SI, 13. Veze σ i veze π u m olekuli benzena. a lokalizirane veze σ, b ugljikove 
atom ske orbitale 2pz tvore delokalizirane veze π

(o usm jerenosti kovalentne veze i hibridizaciji v. Atom , TE 1, 
str. 474) i vodikovih orbitala ls. Veze između ugljikovih atom a 
(σ veze С — С) sastoje se od ugljikovih hibrida sp2. K ut iz
među hibrida sp2 jest 120°. Prem a tom e takav bi kut trebao 
postojati između veza С — С unutar benzenskog prstena, pa bi 
kostur benzena trebao biti pravilan šestero kut (si. 13). Postoje 
brojni dokazi da benzen ima strukturu pravilnog šesterokuta. 
Tako je, npr., kanadski fizičar bugarskog podrijetla B. P. 
Stoichèff 1954. godine odredio strukturu  benzena iz rotacijskog 
Ram anova spektra i pokazao da je u benzenu duljina sviju 
veza С — С (1,397 ±  0,001)· 10-1 ° m, duljina veza С — H 
(1,084 ±  0,006)· 10~lo m, a da je kut između veza С — С 120°. 
Benzen ima 30 valentnih elektrona (6 ugljikovih atom a daje 24 
elektrona, a 6 vodikovih atom a 6 elektrona), od kojih 24 sudje
luju u tvorbi 6 С — H i 6 С — С veza σ. Preostalih 6 elektrona 
m ora biti delokalizirano preko σ kostura benzena, je r se jedino 
tada neće porem etiti pravilna građa molekule (si. 13 b).

Delokalizacija elektrona π tem eljna je karakteristika ben
zena i srodnih spojeva s policikličkim konjugiranim  m oleku
lam a kao što su naftalen, antracen, fenantren, piren itd. Ti 
su spojevi nazvani aromatičkim (v. Aromatski ugljikovodici, TE 1, 
str. 418).

Budući da svojstva konjugiranih molekula najviše ovise о 
 ̂ elektronim a π, Hiickel je učinio vrlo važan korak u primjeni 
m etode m olekularnih orbitala u vrijeme prije pojave elektro
ničkih računala: svoju je teoriju temeljio jedino na elektronima 
π, zanemarivši elektrone σ uz pretpostavku da nema interakcije 
između elektrona σ i π:

$ΨσΨπάν  = 0, (27)

gdje su Ψσ i Ψπ valne funkcije koje opisuju elektrone σ i π. 
Hückelova teorija bit će ilustrirana na primjeru benzena. Njena 
se primjena sastoji od sljedećeg:

1) N um eriranje atom a u molekuli. Teorija ne ovisi, naravno, 
о tome kako su num erirani atomi, pa je num eriranje potpuno 
proizvoljno, ali ga se valja držati do kraja računanja:

i

4

2) Postavljanje sekularne determ inante: \H rt — EjSrt \ =  0 u 
eksplicitnom obliku (si. 14). Veličine u sekularnoj determ inanti 
definirane su na sljedeći način:

н п = \ФгйФ,аѵ,
s„ = Јф,ф, [

gdje je Й ham iltonijan π-elektronskog sustava, Фг i <Pt su atom 
ske orbitale smještene na atom im a r i  i, a Ej je vlastita vri
jednost ham iltonijana koju ovim postupkom  želimo izračunati 
i koja ima značenje j-te  energijske razine molekule.

1 2 3 4 5 6
1 Hu —ESu Hj2 —·EŜ 2 Нјз —ESt3 H14 —ES14 Hi5 —ESj5 — ES16
2 H 21 —ES21 H 22 ~  ES22 H 2 3 —E S 23 H 24  —ES24  H 25 —E S23 ^ 2 6  ES26

3 H31 -ES31 H32 -ES32 H33 -ES33 H34 -ES34 H35 -ES35 н36 -ES36 ^
4 H41 —ES41 H42 —ES42 H43 —ES43 H44 —ES44 H45 —ES45 H46 — ES46
5 H 51 — ESS! H 52 —ES52 H53 — ES53 ^ 5 4  -E S 54  H55 — ES55 — ES56

6 Hgj — ES61 Нб2 —ESg2 Н^з — ES63 Н§4 —ES64 H6j — ES65 H66 —ES66

SI. 14. Sekularna determinanta za benzen prije uvođenja Hückelovih aproksi
macija (kurzivni brojevi odgovaraju numeraciji ugljikovih atom a u m olekuli 

benzena)

3) Uvođenje Hückelovih aproksim acija: a) pretpostavljeno 
je da nema prekrivanja između susjednih orbitala

S« = φ ,φ ,ά ν  ={q (30,

gdje su Фг i Ф, atom ske orbitale 2pz, koje jedino mogu su
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djelovati u tvorbi m olekularnih orbitala π; b) pretpostavljeno 
je da su za istovrsne atom e integrali H rr jednaki, a označeni 
su sa a,

a, (31)H rr = $Фг Й (Ш с Ы )Ф ,іѴ

H rl = j  Фг H  (Hückel) Ф, d F  =
β  ако je r vezan na t 

О

Hückelove aproksimacije (30)· · *(32) znatno pojednostavnjuju se
kularnu determ inantu

1 2 
oc — E β

ß 
0
о
о

β

3
о

ос — Е β  
β ос- E  
0 β
0 0
0 0

4
О
О

ß

5 
О 
О 
О

ос-Е  β
β ос-Е
О β

6

ß
О
О
О

β
ос —Е

=  0.

4) Ako se determ inanta (33) podijeli sa β  i uvede — n i j  =  

oc — Es ,
=  — dobi j e se Hückelova determ inanta (za benzen) u 

vrlo jednostavnom  obliku

— m 1 0 0 0 1
1 — m 1 0 0 0
0 1 — m 1 0 0
0 0 1 —m 1 0
0 0 0 1 — m 1
1 0 0 0 1 — m

=  0.

5) Razvijanje determ inante (34) daje sljedeći polinom, koji 
se naziva karakterističnim  (ETùckelovim) polinomom: P(m) =  
=  m6 — 6m4 +  9 m 2 — 4. Njegovi su korijeni m16 =  ± 2 , mlb — 
=  ±  1 i m3 4 =  ±  1, pa se dalje jednostavno dobiju vrijednosti 
energijskih razina (energija m olekularnih orbitala) benzena: Е } = 
=  oc +  2β  (mi =  2), £ 2 =  « +  ß (™2 =  1), £ 3 = ос + ß  (m3 =  1), 
£ 4 =  а -  ß (m4 =  - 1), Es = oc -  ß (т5 =  - 1 )  i Е 6 = а -  2β  
(m6 =  — 2). U  dijagram u Hückelovih energijskih razina benzena

Ε6 =  α - 2 β  

E4 =  Es= a —ß

■ Н
El =  а -+■ 2 β

SI. 15. Dijagram Hiickelovih energijskih razina benzena

(sl. 15) svaku veznu razinu, prem a Paulijevu načelu zabrane, 
popunjavaju u temeljnom stanju po dva elektrona suprotnog 
spina. Energijske su razine E u  E 2 i £ 3 vezne, dok su razine 
£ 4, £5 i £ 6 protuvezne. Totalna π-elektronska energija u 
Hückelovoj teoriji računa se pomoću izraza

N/2

Ejot =  2 Σ  E j,
j=  1

(35)

gdje je H  (Hückel) nespecificirani Hückelov hamiltonijan. In 
tegrali H rr zovu se kulonski integrali i predstavljaju približnu 
energiju elektrona u atom skoj orbitali 2pz ; с) integrali H rU 
nazvani rezonancijskim integralima, predstavljaju interakciju 
dvaju elektrona smještenih u dvije susjedne atom ske orbi
tale 2 pz \

gdje je Ej energija individualne vezne m olekularne orbitale, 
a N  je  broj atom a u molekuli. Odatle slijedi da je za benzen: 
£ Тот(Ьепгеп) =  бос +  8 ß.

6) Koeficijenti LKAO (v. relaciju 21) određuju se pomoću 
sekularnih jednadžbi

Σ C t ( H rt E j S rt) — 0, (36)

(32)
gdje je ct koeficijent uz orbitalu Фг na atom u t. Za svaki Ej 
postave se pripadne sekularne jednadžbe i njihovim se rješa
vanjem dobije skup koeficijenata pripadne m olekularne orbitale 
(sl. 16), zadovoljavajući zahtjevu da su kvadrati svih koefici
jenata  u pojedinoj m olekularnoj orbitali jednaki jedinici

N

Σ cf
t=1

1. (37)

(33)

M olekularne su orbitale ψ ΐ9 ψ 2 i ψ 3 vezne, dok su orbitale 
Џ>4 , Џ>5 i Ψβ protuvezne.

0,41

0,41

0,58

VI №4)
- 0 , 2 9

- 0 ,2 9

0 ,4 1 ^ ^ 0 ,4 1  
-0 ,4 1

- 0 ,2 9  0,5

-0 ,2 9  - 0 ,5

0,58

(34)

Ш )

0,58

0 ,2 9  ^  0,29

-0 ,2 9

0,5

- 0 ,2 9  0 ,5

Vi (EJ

- 0 , 5

0,5

- 0 , 5

- 0 ,5

Ч(Е,)

VÁEJ

-0 ,58

0,41

0,41 / \ о , 4 1

0,41 4 s ^ J o , 4 1  

0,41

VAEJ

Sl. 16. Shematski prikaz Hiickelovih molekularnih orbitala benzena. 
Brojevi predstavljaju udio svake atom ske orbitale 2pz u pojedinoj 

molekularnoj orbitali

7) N a temelju određenih energija i eksplicitnog poznavanja 
molekularnih orbitala mogu se odrediti različiti molekularrio- 
-orbitalni indeksi koji imaju praktičku primjenu. Najvažniji su 
među njima: π-elektronski naboj i red veze, koje je  uveo 1939. 
godine C. A. Coulson, indeks slobodne valencije, koji je  također 
Coulson predložio 1947. kao m olekularno-orbitalnu verziju 
Thielove teorije parcijalne valencije, te energija rezonancije.

π-elektronski naboj (qr) na atom u r računa se pomoću re
lacije

qr = Σ ПјСјГ,
j=  1

(38)

gdje je cjr udio atom ske orbitale Фг u j-to j molekularnoj orbi
tali, nj populacija te orbitale (Пј =  0, 1 ili 2), a AT je broj 
atom a u molekuli. U  benzenu na atom u broj 1: =
=  2(0,40832 +  0,57742) =  1. K arakteristika je benzenoidnih'm o
lekula da im je raspodjela naboja jednolika, π-elektronski na
boj služi za izračunavanje π-kom ponente dipolnog momenta. 
Zbog jednolike raspodjele naboja benzenoidni ugljikovodici 
imaju ili zanemarljivo malen dipolni m om ent ili ga uopće 
nemaju.
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Red veze (prt) je m jera raspodjele π-elektronskog naboja 
između atom a koji tvore vezu, a računa se pomoću relacije

N

Prt =  Σ  "jCjrCjt, (39)
J = 1

gdje su cjr i cjt udjeli atom skih orbitala Фг i Ф, (atom a r i t 
koji tvore vezu r— t) u j -toj m olekularnoj orbitali, rij popu
lacija te orbitale (rij = 0, 1 ili 2), a N  je broj atom a u molekuli. 
U  benzenu sve veze (zbog simetrije) imaju isti red veze: p 12 = 
=  2(0,4083-0,4083 +  0,5774-0,2887) =  0,6667.

Coulson je također pokazao da se red veze može povezati 
s duljinom veze (L rt) pomoću relacije

L rt — A  +  B prt, (40)

gdje su A  i В  konstante koje se mogu odrediti m etodom  naj
manjih kvadrata na skupu konjugiranih molekula s vrlo točno 
poznatim  duljinam a veza. Tako se pokazalo da se s vrijedno
stim a A  =  1,518 i В  =  —0,180 mogu dobro reproducirati "du
ljine veza. Za benzen teorijsko predviđanje za vrijednost veze 
С — С daje 1,398-IO“ 10 m, što se dobro slaže s eksperimen
talno određenom  vrijednošću (1,397-10_ 10 m).

Indeks slobodne valencije (Fr) atom a r računa se prem a 
izrazu

U  =  l / 3 - Z  Pn, (4 1 )
b

gdje su prt redovi veza što ih atom  r tvori sa b susjednih 
atom a t. U  benzenu svi atom i (zbog simetrije) imaju istu vri
jednost indeksa slobodne valencije: F i =  ј /З  — (0,6667 +  
+  0,6667) =  0,3986. M jesta m aksim alne vrijednosti indeksa slo
bodne valencije koreliraju se s eksperimentalno utvrđenim  mje
stima napada slobodnih radikala na arom atičku jezgru. To se 
može ilustrirati na primjeru naftalena, koji ima dva različita 
položaja podložna radikalskom  napadu. Indeksi slobodne va
lencije za položaje 1 i 2 u naftalenu jesu F 1 =  0,453 i 
F 2  = 0,404. Taj teorijski rezultat pokazuje da će se radikalski 
napad na naftalenu pređom inantno zbivati u položaju 1, što je 
i eksperimentom utvrđeno (E. C. K ooym an i E. Farenhorst, 
1953):

Energija rezonancije (£ R) rezultat je  delokalizacije elektrona 
π u konjugiranoj molekuli, a jednaka je razlici Hückelove ener
gije molekule s delokaliziranim elektronim a π (si. 17, struk
tura  a) i Hückelove energije molekule jedne od Kekuléovih 
struk tura  (b). Kekulêova struktura (prema njemačkom kemičaru

a b
SI. 17. Pretpostavljene strukture m olekule benzena. a struktura 
s delokaliziranim  elektronim a π, b jedna od K ekuléovih  

struktura

F. A. Kekuléu, 1824— 1896) sadrži alternirajuće jednostruke i 
dvostruke veze, dakle lokalizirane elektrone π, a njena je Hücke
lova energija dana relacijom

E = N (a  +  fi), (42)

gdje je N  broj atom a u konjugiranoj molekuli. Relacija (42) 
slijedi iz sljedećeg razm atranja: u Kekuléovoj strukturi broj 
dvostrukih veza jednak je N /2. K ako je Hückelova energija
jedne dvostruke veze (npr. u etilenu) jednaka 2 (a +  β ), to za
molekulu s N  atom a (N  = paran broj) ta  energija iznosi
N /2·2(α + fi) = ΛΓ(α +  fi).

Hückelova energija benzena sa strukturom  a (prema relaciji 
35) iznosi 6 a +  8 /?, a sa strukturom  h (prema relaciji 42) iznosi 
6 a 4- 6β. N jihova razlika predstavlja energiju rezonancije ben
zena

£ r  =  2β. (43)

M eđutim , tako definirana energija rezonancije nije uvijek pouz
dan kriterij arom atičke stabilnosti, je r je, npr. £ R(pentalen) =

=  2,46β, što je veće od £ R(benzen), prem da je pentalen izu
zetno nestabilna molekula. Jedno je od poboljšanja ponudio 
engleski kemičar M. J. S. Dewar. Po  njemu je Kekulêova 
s truktura slabo delokalizirana, pa je izraz za energiju takve 
strukture dan relacijom

E = N i Ec __c + N 2Ec = c , (44)

gdje su УѴі i N 2 broj jednostrukih i dvostrukih veza, a Ec_ c 
i Ec—с energijski param etri koji se pridodaju jednostrukim  i 
dvostrukim  vezama. Ako se za energijske param etre uzmu vri
jednosti: £ C—с =  0,5 β i Ec =c = 2,0β, dobije se prem a Dewaru 
relacija za energiju rezonancije (u jedinicam a β)

E R =  £ (struk tura a) — (0,5 N 1 +  2,0 N 2). (45)

Primijeni li se relacija (45) na benzen i pentalen, dobije se 
E r (benzen) =  0,44 β i ER (pentalen) =  — 0,14 β, što je u skladu s 
ponašanjem tih molekula.

Hückelova je teorija temelj za razvoj m odernih inačica me
tode m olekularnih orbitala (proširena Hückelova teorija, teorija 
Pariséra, P arra  i Poplea, teorije C N D O , IN D O , M IN D O ), 
koje su se pokazale vrlo podobnim  za predviđanje geometrij
skih, a neke i za predviđanje term odinam ičkih i kinetičkih 
param etara različitih molekula. (Praktička se primjena većine 
teorija m olekularnih orbitala svodi na provođenje računa na 
elektroničkom  računalu pomoću pogodnih program a, koji su 
danas lako pristupačni.)

Metoda valentnih struktura formulira Lewisove ideje о ko- 
valentnoj vezi kao zajedničkom paru elektrona jezikom valne 
mehanike. To su prvi uspješno učinili W. Heitler i F. London 
1927. godine kad su primijenili Schrödingerovu jednadžbu na 
m olekulu vodika i postavili model kemijske veze u toj mole
kuli. Temeljne su značajke m etode valentnih struktura pretpo
stavke da je elektronska struktura atom a u velikoj mjeri sa
čuvana u molekuli i da je energija kovalentne veze rezultat 
izmjene elektrona između atom a koji tvore vezu.

Vodikova se molekula sastoji od dva atom a vodika, od ko
jih svaki ima u temeljnom stanju po jedan elektron u atom 
skoj orbitali ls. K ada se ta  dva elektrona nađu u molekuli, 
svaki od njih nalazi se u blizini svoje jezgre, ali se oni mogu 
i zamijeniti i nalaziti u blizini druge jezgre. U  daljem izlaganju 
jezgre će biti označene sa A  i B, a elektroni sa 1 i 2. To se 
može prikazati valnim funkcijama

_ i
Ψ + = ( 2  +  2S2) ^ { 1 s ^ ) 1 Sb(2)+15^(2)1Sb(Í)}, (46)

1

¥ ^ = ( 2 - 2 Б 2)'~2{1за( 1 ) Ы 2 ) - Ы 2 ) Ы 1 ) } ,  (47)

_ 1
gdje je  faktor (2 +  2 S2) 2 konstanta norm iran ja, a S integral 
prekrivanja. O znaka 1 sA(l) pokazuje da je elektron 1 u blizini 
jezgre A, a ls^(2) pokazuje da su se elektroni zamijenili, pa 
je sada elektron 2 u blizini jezgre A  (analogno vrijedi za elek
tron 2 i jezgru В ). M eđusobne udaljenosti jezgara A  i B< elek
trona 1 i 2 te jezgara i elektrona u molekuli vodika prikazane 
su na si. 18.

SI. 18. Shematski prikaz udaljenosti 
jezgara A i В (R AB), elektrona 1 i 2 
(r12) i jezgara i elektrona (rA1, rA2, 

R Bi, rBj)  u m olekuli vodika (H 2)

H am iltonijan sustava na si. 18 dan je relacijom

Н =  ЙА + H в + (48)

gdje su H A i Н в ham iltonijani konstituirajućih atom a A  i В
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н А =  -
2 д \ 

ч  +  дУ2і +

Н к =
k2

%п2т А д х 1 1̂~
д 2

д у і dz]

rA1 4 π ε 0
η 2 1e

rΒ2 4ττε0

(49)

(50)

H'
e e e e 

 : 1 |_ ——

r A 2  r B l  r  12  A I

1

4 π ε 0

E  =  J ψ ± Η Ψ ± ά Υ

ima oblik

£ +(H 2) =  2£(H ) +

8 ~ Λ  
1 -  S 2 '

£ - ( H 2) =  2£(H ) +

Q =

+

ls , ( l )  —  ls ,( l)d £ , h B( 2 ) { £ j l Sß(2 )d F ,+

b , ( i ) l s e (2) (— l l s , ( í ) l s B(2)dF,dF2 + - f
Τ η )  R A

e 2 1

R ab 4 π ε 0

A =
T b l

l s B(2) —  l^ (2 )d F 2 +

1 s A( l ) l s B(2) -  1 s a(2V,d F 2 +
R , 4 π «0

(56)

i naziva se integralom izmjene. Heitler i London su integrale
(55) i (56) (koji su vrlo teški za num eričko rješavanje) samo
približno riješili, pa su zato i dobili samo približne vrijednosti
za ravnotežnu duljinu veze, H — H, Кн_ н =  0,869· 10“ 10 m, i
za energiju disocijacije Edis =  3 ,14 eV. M eđutim , osnovno je
značenje njihova rada u tom e što sù pokazali da je  kemijska
veza rezultat poznatih elektrostatskih sila, a ne nekih posebnih 
kemijskih sila. No, na temelju spoznaja klasične fizike ipak se 
nije mogla izračunati energija vodikove veze, jer je  za to po
trebno poznavati raspodjelu elektrona na temelju valne funkcije, 
a to je omogućila tek valna mehanika. Tako je Heitler-Londo- 
nov rad pokazao da je stabilnost m olekularnog sustava H 2 
ovisna jedino о kinetičkoj energiji elektrona i о elektrostatskom  
potencijalu, jer jedino oni sudjeluju u gradnji hamiltonijana.

Valne funkcije (46) i (47) označene su predznacima 4- i —.
Valna funkcija Ψ+ vodi do niže energijske razine, kojoj odgo
vara energija £ + (H 2), a Ψ ^ do više energijske razine, kojoj 
odgovara energija £ _ (H 2). M eđutim , ako se u valnu funkciju 
uključi i spinski dio, tada Ψ+ vodi do singuletne energijske 
razine, a do tripletne energijske razine. Funkcija Ψ +, pri
kazana relacijom (46), simetrična je funkcija s obzirom  na iz
mjenu elektrona, jer se ne mijenja kad dođe do promjene 
1 sA( l )—> 154(2) i l s B(2)—>1 sB(l), pa se po Paulijevu načelu
isključenja m ora kom binirati s antisimetričnom spinskom funk

cijom da bi to talna valna funkcija bila antisim etrična (što je 
zahtjev za fermione ili antisimetrične čestice u koje se ubrajaju 
i elektroni):

H am iltonijan t i '  sadrži međudjelovanje dvaju atom a koje do
vodi do tvorbe molekule

Ч>+ =  (2 +  2S 2) 2{1s<(í)1Sb(2) +

(51)

Prvi dio izraza u relacijama (49) i (50) određuje kinetičku 
energiju elektrona 1 (49) i elektrona 2 (50), a drugi dio daje 
potencijalnu energiju u obliku kulonskog potencijala jezgre i 
elektrona. Članovi operatora H' sadrže potencijalnu energiju 
s kojom jezgra A(B) privlači elektron 2(1) i potencijalnu energiju 
s kojom se elektroni (jezgre) m eđusobno odbijaju. Elektronska 
energija koja pripada funkcijama (46) i (47), a koja se dobiva 
rješavanjem Schrödingern ve jednadžbe za elektrone (14)

■ {« (l)ß (2 )-a (2 )ß (l)} . (57)

U prvoj je zagradi prostorni dio (simetričan),' a u drugoj spin
ski dio (antisimetričan) valne funkcije. G ornji indeks 1 na lijevoj 
strani funkcije Ψ+ označuje da se radi о singuletnoj valnoj 
funkciji.

Funkcija Ψ _ prikazana relacijom (47) antisim etrična je funk
cija, te se m ora kom binirati sa simetričnom spinskom funkci
jom , za koju, kad su dva elektrona, imaju tri rješenja:

(52)

(53)

(54)

ls ,( 2)ls«(i)} (58)

U izrazima (53) i (54) £ (H 2) je  elektronska energija vodikove 
molekule, £(H ) elektronska energija vodikova atom a, a Q stoji 
umjesto sljedećeg integrala:

„2 }

(2 — 2S2) 2{ l ^ ( i ) l s B( 2 ) -  

(α(ί)α(2)}

y { « (1)β(2) + α(2)β(1)}.

{ m m

G ornji indeks 3 na lijevoj strani funkcije Ψ .  označuje da se 
radi о tripletnoj iunkciji.

M etodu valentnih struktura pojednostavnio je 1933. godine 
Pauling i primijenio ju  je  na arom atičke molekule. Tako, npr., 
valna funkcija koja opisuje benzen predstavlja superpoziciju 
različitih valentnih struktura benzena (sl. 19). U kupna valna

(55)

koji predstavlja klasičnu elektrostatsku energiju između dva 
vodikova atom a, a naziva se kulönskim integralom. Simbol A 
u izrazima (53) i (54) stoji umjesto integrala

Sl. 19. Valentne strukture benzena. a  i b  strukture prema K ekuléu (pred
ložene 1865. godine), c ,  d  i e  strukture prema Dewaru (predložene 1867. godine)

funkcija za benzen u metodi valentnih struktura izgleda ovako : 

ψ  =  С\{ч>а + Ѵь) +  С2{ч>с + 4>i + v e), (59)

gdje su Cj (j = 1,2) koeficijenti koji se m oraju odrediti po
moću prikladnih sekularnih jednadžbi, a t (i =  a, b, c, d i e) 
valne funkcije koje pripadaju individualnim valentnim struktu
rama. Sekularne jednadžbe dane su relacijom

Σ Cj(Hu - ESA = 0,
j =  i

gdje su Híj i Sij oznake za integrale:

Sij = ί ΨίΨ]άν.

(60)

(61)

(62)

Već se iz sastava valne funkcije za benzen (59) vidi da se 
za pojedinu policikličku konjugiranu molekulu pojavljuje vrlo 
mnogo struktura. Broj nezavisnih valentnih struk tura  s ukupnim  
spinom jednakim  nuli iznosi

2n!
n\(n  +  1) ! ’

(63)

gdje je  2 n broj elektrona π u konjugiranoj molekuli (za benzen 
to je  6). D ok benzen ima 5 valentnih struktura, naftalen 
(2 n = 10) ima 42 (3 Kekuléove i 39 Dewarovih struktura), 
antracen (2 n — 14) ima 429 (4 Kekuléove i 425 Dewarovih 
struktura), a tetracen (2 n = 18) ima čak 4862 (5 Kekuléovih 
i 4857 Dewarovih) nezavisnih struktura. Idealno bi bilo obuhva
titi i ionske strukture. Za benzen to je  relativno lako (prvi 
je  to učinio D. O. Čraig 1950. godine) jer ih ima m alo (samo
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šest). M eđutim , za molekule te klase uvođenje ionskih struk
tu ra  postaje tegobno i nepraktično. U pravo taj prevelik broj 
valentnih struktura, koje treba uzeti u obzir u bilo kojem 
ozbiljnijem pokušaju studiranja konjugiranih molekula pomoću 
m etode valentnih struktura, razlog je što je  njena primjena vrlo 
rijetka i što se m etoda molekularnih orbitala više primjenjuje.

G EO M ETRIJSK A  STRUKTURA

Definiranje geometrijske strukture molekule nije jednostavno 
jer m aterija nije statična, već se stalno nalazi u stanju d ina
mičke ravnoteže ili teži toj ravnoteži. Energija slobodne m o
lekule može se izraziti kao

E  — Et +  Er Н- Ev +  Ее,

-Q-------
t

-Q---------- — Qt

*Q _ n
SI. 20. Periodska promjena p olo
žaja jezgara tijekom vibracije d vo

atom ne m olekule

- - Ó --------------- СУ

tipična frekvencija rotacije iznosi 1011 Hz, a tipična frekvencija 
vibracije IO13 Hz. Ta su gibanja u većim m olekulam a vrlo 
kompleksna. D ok je, npr., za opis vibracije vodikove molekule, 
H 2, dovoljna jedna koordinata, za opis vibracije m olekule vode, 
H 20 ,  potrebne su 3 koordinate (si. 21), a za opis vibracije 
molekule benzena, C 6H 6, čak 30 koordinata. A m plituda vibra
cije ovisi о energiji vibracije molekule, što znači da geometrijska 
struktura ovisi u prvom redu о tem peratiíri uzorka u kojemu 
se m olekula prom atra. I rotacija mijenja geometrijsku strukturu 
m olekule zbog centrifugalne distorzije, koja pri većim energi
jam a rotacije može biti velika. Elektronska pobuda molekule, 
odnosno povećanje njene elektronske energije, također unosi 
prom jenu u geometrijsku strukturu.

bilo da su hom onuklearne (sastoje se od istovrsnih atom a, kao 
F 2, N 2, 0 2), bilo heterónuklearne (sastoje se od različitih atoma, 
kao H F, СО, NaCl), ravnotežna geometrijska struktura definira 
se pomoću jedne duljine veze. Tako je ravnotežna duljina u 
plinovitom stanju u vodikovoj molekuli, H 2, 74,1 pm, a u mole
kuli klorovodika, HC1,127,5 pm. Geom etrijska struktura troatom- 
nih molekula definirana je  sa dvije ravnotežne duljine veze i rav
notežnim kutom  među njima. Ako je  taj kut jednak 180°, radi 
se о linearnoj molekuli, npr. molekula ugljik-dioksida, C 0 2, ili 
cij ano vodika, H C N :

116,2 pm

о==с=о
106,6 pm 115,3 pm

н—C=N (65)
(64)

gdje je  E ukupna energija, Et energija translacije, Ex energija 
rotacije, £ v energija vibracije i Ee elektronska energija. Trans- 
lacija težišta molekule opisuje se pomoću 3 transiacijske koor
dinate, rotacija molekule oko osi koje prolaze kroz njeno te
žište pomoću 3 rotacijske koordinate (za linearne molekule 2 
koordinate), a vibracija pomoću 3 N  — 6 vibracijskih koordinata 
(3 N  — 5 koordinata za linearne molekule), ako je N  broj atom a 
u molekuli. Vibracija m olekule unutrašnje je  gibanje pri ko 
jem u se naizmjenično povećavaju i smanjuju udaljenosti među 
jezgram a atom a (si. 20). Sva opisana gibanja vrlo su brza, pa

M eđutim , troatom ne molekule većinom nisu linearne. E klatan
tan je primjer m olekula vode, H 20 :

О ч 95.8 P
(66)

Višeatomne molekule vrlo su rijetko linearne, kao npr. m ole
kule cijanoacetilena, C 3H N :

105,7 pm 138,2 pm

H — c = c — C = N
120,3 pm 115,7 pm

(67)

a rijetke su i planarne molekule, npr. bor-trifluorid, B F 3:

F

(68)
F F

pa je raspored atom a gotovo uvijek trodimenzijski. T ako je 
molekula metana, C H 4, tetraedarska, a am onijaka, N H 3, pira- 
m idna:

H
109,1 pm I

^ C T '- n  100.8 pnyN.. (69)
_ > H Н < Д " Н
5 Н  107,3°

H '

SI. 21. Norm alne koordinate vibracija m olekula vode. a simetrično istezanje 
veza, b simetrična promjena kuta među vezama, с asimetrično istezanje veza

Iako  m olekula uvijek više ili m anje vibrira (čak i na tem 
peraturi apsolutne nule), moguće je fiktivno definirati m eđu
sobnu udaljenost jezgara koju bi m olekula im ala kada bi se to 
vibriranje moglo zaustaviti. Ta ravnotežna udaljenost jezgara, 
koja se definira za određeno elektronsko stanje molekule (naj
češće za temeljno elektronsko stanje, tj. za najnižu m oguću elek
tronsku energiju), upravo je ona udaljenost koju kemičar razu
mijeva pod pojmom duljina veze. Duljine veza vrlo su malene 
i iznose oko 10" 10 m, odnosno 100 pm. Za dvoatomne molekule,

Iako točni iznosi ravnotežnih geometrijskih param etara m o
lekula ovise о tom e da li su mjereni u plinskoj, tekućoj ili 
čvrstoj fazi, te od kojih se izotopa molekula sastoji, zapaženo je 
da se od molekule do molekule duljina pojedine kemijske veze 
m alo razlikuje. Prosječne vrijednosti tabelirane su kao stan
dardne duljine veza i približno vrijede za većinu molekula 
(tabi. 1). Dapače, ta  pravilnost vrijedi i za kovalentne i ionske 
polumjere atoma (tabi. 2). Ako se atom i zamisle kao kuglice 
određenih veličina, a molekule kao skup m eđusobno priljublje
nih kuglica, duljina pojedine kovalentne ili ionske kemijske veze 
može se dobiti zbrajanjem polum jera priljubljenih kuglica. Tako 
se na temelju razm jerno malo podataka mogu dobiti zadovolja
vajuće procjene duljine veza za m nogo molekula.

U natoč takvoj krajnjoj racionalizaciji geometrijskih para
m etara, način mogućih prostornih rasporeda atom a u m oleku
lam a vrlo je raznolik. U manjim m olekulam a raspored atom a

T a b l ic a  1
PR O SJEČ N E D U L JIN E  N E K IH  KEM IJSKIH VEZA

Jednostru
ka veza

Duljina
veze
pm

Dvostruka
veza

Duljina
veze
pm

Trostruka
veza

Duljina
veze
pm

H — С 109 C = C 135 C = C 120
H — N 100 C = N 130 C = N 116
H — О 96 c=o 122
C — Ć 154
С — N 147
С — О 143
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H— N
\

B  H

H

Kc

H

.  H"C

/C' H
с.:
/

H

H H
H c  H c
H C.TJ

/
- C - H

Si

c h
/

CI

CI

.Cl

Cl

Cl

Sl. 22. Prostorni raspored atom a u nekim manjim  
m olekulam a, a borazol, b fosfor(III)-fluorid (pira
mida), с m olekula fosfora (tetraedar), d fosfor(V)- 

-klorid (trigonska bipiramida)

j  I I I Sl. 23. Prostorni raspored atom a u
\  lančastim  organskim molekulama,

i I I  H a  zasićeni ravni lanac (n-heksan),
I I b zasićeni razgranati lanac (3-

H H H -m etilpentán), с nezasićeni ravni
lanac (1,3,5-heksatrien)

često nalikuje na pravilne geometrijske likove ili tijela (sl. 22). 
M eđutim , pravo bogatstvo oblika susreće se tek u molekulam a 
koje sadrže ugljikove atome, tj. u m olekulam a organskih spojeva 
(v. Ugljik). Istaknuto  je svojstvo ugljikovih atom a da se m eđu
sobno povezuju tvoreći jednostruke i višestruke (dvostruke ili 
trostruke) veze, tj. zasićene i nezasićene spojeve. To omogućuje 
ugljiku da stvara mnoštvo raznolikih m olekula koje se m eđu
sobno razlikuju prem a broju i rasporedu atoma. M olekule mogu 
biti lančaste (ravnolančaste ili razgranate; v. Alifatski ugljiko
vodici, TE 1, str. 194) ili prstenaste (v. Aromatski ugljikovodici, 
TE 1, str. 418; v. Ciklički ugljikovodici, nearomatski, TE 2, str. 
643). Četiri jednostruke veze ugljikova atom a raspoređene su u 
prostoru tetraedarski (a), jedna dvostruka i dvije jednostruke 
veze raspoređene su trigonski (b), dok su dvije dvostruke veze 
(c) ili jedna jednostruka i jedna trostruka veza (d) u prostoru 
smještene linearno:

'4 - /

Sl. 24. Prostorni raspored atom a u prstenastim organskim m olekulam a, a tro
člani zasićeni prsten (ciklopropan), b četveročlani nezasićeni prsten (ciklobu- 

tadien), с šesteročlani nezasićeni prsten (cikloheksen)

- С Ч
= c

\ ~ - C =  — C =  (7 0 )

с  d

О tom  smještaju ovisi i prostorni raspored atom a u lančastim 
(sl. 23) i prstenastim  (sl. 24) molekulama. Posljednjih godina ke
mičari su uspjeli sintetizirati niz m olekula s vrlo neobičnim 
strukturam a (sl. 25). Uspješna sinteza katenana, kojemu se m o
lekule sastoje od više neovisnih, ali nerazdvojivih prstena (po
vezanih kao karike lanca), uzrokovala je brojne rasprave i po
čela mijenjati ustaljeno mišljenje o, pojmu molekule. Povezi
vanjem više manjih, jednostavnih m olekula (v. Polimeri, Polime- 
rizacija) nastaju polimerne molekule (makromolekule), kao npr. 
prilikom polimerizacije izoprena:

CEE C H ,
I

л С Н 2= С — C H = C H 2-+(— C H 2— C = C H — сн2—)П (71)

Tvari koje tvore svijet živih organizama, a služe kao hrana 
i reguliraju ključne životne funkcije, također se sastoje od m a
krom olekula (sl. 26).

Izomeri. Zbog velike raznolikosti prostornog rasporeda 
atom a, često su dvije molekule m eđusobno različite iako imaju 
jednaku m olekularnu formulu. Takve se molekule nazivaju izo-

T a b lic a  2 
K O V A L E N T N I I IO N SK I PO LU M JER I 

N E K IH  A TOM A

Atom
Kovalentni

polumjer
pm

Ionski
polumjer

pm

H 32
С 77
N 74 171
О 73 139
Cl 99 182
N a 98

Sl. 25. Organske m olekule s neobič
nim prostornim rasporedom atom a 
(prikazan je samo. kostur ugljikovih  
atoma, dok su vodikovi atom i izo
stavljeni). a kuban, b prizmán, c te- 

traedran, d adamantan

н 4 ^
#N. / 4 •  гн 0

* / Ч с
# 4  н Π

V N\ 0  :
И c S
О

• Ç

>i

K h  °- 

V.
9  i  ' 4 .

: U :
О

S1.-26. Primjer spiralne strukture dijela peptidnog 
lanca proteina, a detaljna stru ktu ráló  shematski 

prikaz

merima. N ajjednostavniji su strukturni izomeri. Tako m oleku
larna formula C 3H 80  (72) može opisivati m olekulu metiletil- 
etera (a), n-propanola {b) ili t-propanola (c):

CH
сн3—о-сн2—сн3 сн3—сн2—сн2—ОН

a b

3Ч

C H ,

сн —о н (72)
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Strukturni izomeri m ogu biti fiinkcionalni izomeri, koji se m e
đusobno razlikuju prem a vrsti funkcionalne skupine (skupina 
— О —  karakteristika je etera u strukturi a, a skupina — ОН  
karakteristika je alkohola u strukturam a b i č), i pozicijski 
izomeri, koji se razlikuju po položaju funkcionalne skupine (kao 
u strukturam a b i c). U pravo stoga strukturni izomeri uglavnom 
im aju vrlo različita svojstva.

N eki izomeri m ogu spontano prelaziti iz jednog oblika u 
drugi. Ako je  taj prijelaz dovoljno brz, izomerni se oblici ne 
m ogu međusobno razdvojiti. T ada se radi о tautomeriji. Tako 
m olekula m etiletilketona (73) može imati strukturu ketona (a) 
ili enola (b):

О

C H 3— С— C H 2— С Н 3^

ОН
I

С Н —  0 = С Н — С Н 3 (73)

Prilikom  valentne tautomerie, tj. prijelazom jednog valent
nog tautom era u drugi mijenja se raspored kemijskih veza, a 
u skladu s tim mijenjaju se i m eđuatom ske udaljenosti i kutovi 
m eđu vezama. Tako ciklooktatetraen (a) prelazi u biciklički 
oblik (b)

I I (74)

Ako je  m eđusobni prijelaz valentnih tautom era toliko brz da 
se ne može govoriti о lokaliziranim dvostrukim  vezama, a tije
kom  tautom ernog prijelaza ne mijenja se položaj atom a, radi 
se о rezonanciji. Vrlo je poznat primjer m olekula benzena

(75)

O ba rezonantna oblika molekule benzena impliciraju da ta  m o
lekula im a u prstenu tri jednostruke i tri dvostruke veze. Ekspe
rim entalno je utvrđeno, međutim , da su u benzenskom prstenu 
sve veze međusobno jednake, a njihova je duljina (139,7 pm), 
upravo između duljine jednostruke i dvostruke veze ugljik— 
— ugljik. Pojava rezonancije u benzenu i njemu srodnim spoje
vim a uzrok je specifičnog kemijskog i fizikalnog ponašanja, a ro 
matičnosti (v. Aromatski ugljikovodici, TE i, str. 418).

M olekule koje se m ogu opisati istom strukturnom  formu
lom, a imaju različitu orijentaciju atom a u prostoru, nazivaju se 
stereoizomerima. Tako strukturna formula C H C 1=C H C 1 opi
suje dvije molekule, ds-dikloreten (a) i irans-dikloreten (b)

(76)

Osim u m olekulam a s dvostrukim  vezama ugljik— ugljik, izo- 
m erija cis-tranš pojavljuje se i u kompleksnim ionim a prije
laznih metala.

Cl Cl Cl H
\ / \ /с = c с = c
/ \ / \н н H Cl

I

Posebna vrsta stereoizomerije jest optička izomerija. Dva 
optička izoméra odnose se međusobno kao zrcalne slike. Naziv 
im potječe od njihove optičke aktivnosti jer zakreću ravninu 
polariziranog svjetla za isti iznos u suprotnim  smjerovima. O p
tička se izomerija pojavljuje ako u molekuli posto ji tzv. asime
tričan atom. U  organskim spojevima to je  ugljikov atom  sa 
četiri različita supstituenta, kao u fluorklorbrom m etanu (si. 27). 
Dva moguća optička izom éra jedne m olekule jesu enantiomeri, 
tj. jedan je upravo zrcalna slika drugoga, odnosno, oni su 
kiralni (prema grčkom χείρ  cheir ruka) te se nikakvom  rota
cijom ne m ogu dovesti u položaj preklapanja (kao lijeva i 
desna ruka). Ako u smjesi postoje oba izom éra s jednakim  
udjelima, smjesa je optički neaktivna i predstavlja racemat.

M olekule mnogih prirodnih spojeva sadrže i više asimetrič
nih ugljikovih atom a, pa je  broj mogućih optičkih izom éra po
nekad vrlo velik. O pćenito, broj optičkih izom éra nekog spoja 
iznosi 2", gdje je  n broj asimetričnih središta. Iako se optički 
izomeri u većini kemijskih reakcija ne razlikuju, enzimske su 
reakcije vrlo osjetljive na optičku izomeriju, pa je ona neobično 
važna u biokemiji. Tako je, npr., vitamin С samo jedan od 
optičkih izom éra askorbinske kiseline, dok su njeni ostali izo
meri biološki neaktivni. Alkaloid morfin također je  određeni 
izomer od m oguća 32, itd.

Konformeri. U nekih se m olekula izvjesne vibracije mogu 
opisati kao unutrašnje rotacije. Tako, npr., u molekuli etana, 
H 3C — C H 3, metilne skupine mogu gotovo slobodno rotirati 
oko jednostruke veze ugljik— ugljik. Zbog toga m olekula etana 
može zauzeti različite konformacije (sL 28). K ako su neke kon- 
formacije energijski nešto povoljnije od drugih, nesm etana m o
lekula etana zauzet će na niskim tem peraturam a konformaciju 
u kojoj su vodikovi atom i m eđusobno na najvećoj udalje
nosti (si. 28 c).
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SI. 28. N eke konformacije m olekule 
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Prijelaz jedne konformacije u drugu moguć je i drugim gi
banjima. Tako, npr., cikloheksan, C6H 12, mijenja konformaciju 
pseudorotacijom  metilenskih skupina
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M olekule am onijaka i njegovih supstituiranih derivata mije
njaju svoju konfiguraciju inverzijom
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Zbog toga brzog unutrašnjeg gibanja u takvim m olekulam a (sa 
tri različita supstituenta) nema optičke izomerije. Inverzija je 
posljedica vibracije pri kojoj se širi osnovica piram idne struk
ture, a brzina inverzije ovisi о veličini supstituenata.

MAKROSKOPSKA SVOJSTVA

Svojstva molekula i njihova međudjelovanja ne mogu se go
tovo nikada mjeriti i pratiti izravno, je r se već i najmanji 
uzorci, namijenjeni eksperimentalnom određivanju, sastoje od 
m noštva (obično IO12···IO24) molekula. Zbog toga se skoro 
uvijek eksperimentom određuju m akroskopska svojstva tvari. 
Ta svojstva tvari proizlaze iz njenih mikroskopskih svojstava, 
tj. iz svojstava m olekula od kojih se tvar sastoji. Tako su mnoga 
fizikalna svojstva povezana s takvim mikroskopskim  svojstvima 
kao što su veličina i oblik molekula, međum olekularne sile, 
te međudjelovanja m olekula sa zračenjem. Kemijska svojstva 
tvari ovise pak о vrstam a i rasporedu atom a te о prirodi 
kemijskih veza u molekulam a. U  složenijim m olekulam a ke
mijska svojstva mogu ovisiti i о m anjim  strukturnim  detaljima, 
kao što je  točan prostorni položaj neke grupe atom a, ili čak 
trenutna konformacija molekule, što je posebno izraženo u bio
kemijskim reakcijama.

Ponekad je potrebno mnogo ekstrapoliranja, a i m ašte da 
se utvrdi veza između m akroskopskih i m ikroskopskih svojstava 
tvari. S obzirom  na to razlikuju se dvije skupine m akroskop
skih svojstava. P rva skupina obuhvaća svojstva koja nastaju 
kooperativnim  djelovanjem m noštva m olekula i opažaju se samo 
kada sve sudjelujuće molekule podliježu istom procesu. Tada 
se svojstva m olekula m ogu mjeriti gotovo nepromijenjena, samo 
na mnogo većoj skali. Tipičan su primjer spektroskopska svoj
stva koja se m ogu tum ačiti izravno pom oću svojstava pojedine 
m olekule (v. Spektrometrija). U  drugoj su skupini svojstva koja 
nastaju uz različit doprinos pojedinih m olekula, pa predstavljaju 
statistički prosjek s obzirom  na sve prom atrane molekule. Takva 
su, npr., term odinam ička svojstva kao unutrašnja energija, entro
pija, tlak, toplinski kapacitet itd. (v. Termodinamika).

Privlačne međumolekularne sile. Izm eđu m olekula, odnosno 
atom a, postoje privlačne sile, koje, iako razm jerno slabe, mogu 
postati velike na m alim  udaljenostim a kakve postoje među 
molekulam a pod uobičajenim uvjetima. N ajjača međum oleku- 
larna sila jest elektrostatička privlačna sila među ionima su
protnih naboja. To je upravo ona sila koja drži na okupu 
čestice u kristalu npr. natrij-klorida.

N eutralne molekule drže se na okupu privlačnim silama 
koje se često označuju zajedničkim imenom kao van der Waal- 
sove sile (prema J. D. van der Waalsu, nizozemskom fizičaru, 
1837— 1923). Te sile mogu među nepolarnim  m olekulam a biti 
vrlo slabe, npr. među m olekulam a brom a, koji je  na sobnoj 
tem peraturi tekućina. Jače su privlačne sile među neutralnim , 
ali polarnim  m olekulam a. Jedan dio takve molekule ima djelo
mični pozitivni, a drugi dio djelomični negativni naboj, pa 
takva m olekula posjeduje dipolni moment. Suprotno nabijeni 
krajevi dipola međusobno će se privlačiti većom ili m anjom  
silom, već prem a veličini dipolnog m om enta i međusobnoj uda
ljenosti dipola. U  vanjskom električnom polju svi će se dipoli 
nastojati jednako usmjeriti, što omogućuje eksperimentalno m je
renje dipolnog mom enta.

O sobitu vrstu međum olekularnih sila predstavlja vodikova 
veza. N ju mogu tvoriti molekule u kojim a je vodik vezan na 
atom e elemenata druge periode. Ako se u blizini takvih molekula 
nađu atom i sa slobodnim, odnosno neveznim elektronima, oni 
m ogu dati elektrone vodikovu atom u tvoreći parcijalnu kemijsku 
vezu koja je  bitno slabija od pravih kemijskih veza, ali je jača 
od veza nastalih pod utjecajem van der W aalsovih sila. Osim što 
može djelovati kao m eđum olekularna sila, kao u vodi, poznata 
je  i vodikova veza unutar molekule, kao u molekuli saliciine 
kiseline (si. 29).

Vodikova veza karakteristična je za niz tvari u čvrstom 
i tekućem stanju i utječe na njihova svojstva. Tako, npr., uzro
kuje aglomeraciju molekula u tekućini, što znatno povisuje 
vrelište. Zbog toga voda vri na tem peraturi 100 °C, a analogni 
sum porovodik, H 2S, koji ne tvori vodikovu vezu, vri na —41 °C.

Posebnu ulogu im a vodikova veza u biološki važnim makro- 
m olekulam a (bjelančevinama, nukleinskim kiselinama).

Vrsta i jakost međum olekularnih sila bitni su faktori koji 
odlučuju hoće li se pojedina tvar pod određenim uvjetima 
nalaziti u plinovitom, tekućem ili čvrstom stanju. M eđutim , 
ako među m olekulam a vladaju približno jednake sile, treba 
uzeti u obzir i veličinu molekula. Tako će, npr., na sobnoj 
tem peraturi metan, C H 4, biti plin (vrelište —161,5 °C), n-heksan, 
C H 3(CH 2)4C H 3, tekućina (vrelište 68,7 °C), a /t-eikosan, 
C H 3(CH 2)18C H 3, krutina (talište 36,5 °C). Osim veličine m o
lekule, odlučuje i oblik, pa će tako n-pentan, C H 3(CH 2)3C H 3 
biti na sobnoj tem peraturi tekućina (vrelište 36,1 °C), a izomerni 
neopentan (2,2-dimetilpropan), (C H 3)4C, plin (vrelište 9,5 °C).
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SI. 29. V odikova veza: a među molekulam a vode, b unutar 
molekule salicilne kiseline

M eđum olekularne sile, veličina molekula i njihov oblik odlu
čuju i о mnogim drugim svojstvima tvari, kao što su: način 
slaganja u kristale, elastičnost i tvrdoća m aterijala, m ogućnost 
tvorbe amorfnih krutina, brzina difuzije m olekula kroz različite 
materijale, topljivost u različitim otapalim a, sposobnost stva
ranja emulzija itd.

Određivanje strukture. Elektronska struktura m olekule ne 
može se izravnim mjerenjem eksperimentalno odrediti. M eđu
tim, različita instrum entalna mjerenja daju niz podataka iz kojih 
se dedukcijom zaključuje о elektronskoj strukturi molekula.

Mjerenjem energija oslobođenih ili utrošenih u kemijskim 
reakcijam a može se doći do energija koje bi se oslobodile u 
reakciji stvaranja molekule izravno iz atom a. Iz tih pak energija 
mogu se izračunati energije pojedinih kemijskih veza, te se može 
zaključiti da se energija pojedine kemijske veze od molekule do 
molekule mnogo ne mijenja. Mjerenjem dielektričnih konstanata 
dobiju se dipolni m om enti m olekula koji pokazuju ukupni 
raspored elektrona u molekuli. Do sličnih se podataka može 
doći spektroskopskim m etodam a u infracrvenom i m ikrovalnom  
području ili Ram änovom  spektroskopijom. Raspored elektrona 
oko pojedinih jezgara može se dobiti iz spektara nuklearne 
magnetske rezonancije, elektron-spinske rezonancije i iz m ikro
valnih spektara. Fotoelektronska spektroskopija daje podatke 
koji se m ogu izravno uspoređivati s izračunanim energijama 
molekularnih orbitala, a spektrom etrija u ultraljubičastom  i vid
ljivom području daje podatke koji se mogu uspoređivati s razli
kam a energija tih orbitala. Iz mjerenja magnetske susceptibil- 
nosti može se dobiti podatak о broju nesparenih elektrona u 
molekuli.

Sva ta  eksperim entalna određivanja omogućuju stvaranje 
zaključaka о prostornom  i energijskom rasporedu elektrona u 
molekuli, te u sprezi s teorijskim računim a upotpunjuju i p ro
dubljuju razumijevanje fenomena kemijske veze i m olekularnih 
svojstava koji su izravno ili posredno u vezi s elektronskom 
strukturom  (o pojedinim instrum entalnim  mjerenjim a v. Spektro
metrija).

Određivanje geometrijske strukture molekula bilo je  ranije 
ograničeno na zaključke koji su se mogli donijeti na temelju 
m akroskopskih fizikalnih i kemijskih svojstava. Broj informacija 
о strukturi molekule naglo se povećao upotrebom  spektro- 
skopskih (v. Spektrometrija) i difrakcijskih tehnika (v. Kristalo- 
grafija, TE 7, str. 375).

M eđu m etodam a koje daju vrlo točne strukturne param etre 
jedna je od najvažnijih m ikrovalna spektroskopija. Ispitivanje 
rotacijskih svojstava molekule daje informacije о rasporedu 
atom a i njihovim udaljenostim a, ali je  to praktički ograničeno 
na razm jerno male molekule. Drugim spektroskopskim m eto
dam a kojim a se mjere vibracijska svojstva m olekula dobivaju
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se podaci о čvrstoći pojedinih veza i о m om entim a trom osti 
pri vrtnji, a iz toga podaci о duljinam a veza i kutovim a između 
njih. N a temelju difrakcije elektrona može se izračunati točan 
relativni položaj atom a u molekuli, u prvom redu u plinovitom 
stanju. Difrakcijom X-zraka i neutrona takvi se podaci dobivaju 
i za čvrsto stanje.

О strukturi m olekula može se zaključivati i na temelju 
m jerenja m nogih drugih fizikalnih svojstava, kao što su ras
pršenje elektrom agnetskog zračenja, međudjelovanje sa zrače
njem u vidljivom i ultraljubičastom  području itd. О tom e koje 
su funkcionalne skupine i u kojem su položaju prisutne u m o
lekuli može se, npr., zaključivati na temelju spektara apsorp
cije infracrvenog zračenja, spektara mase i spektara nuklearne 
magnetske rezonancije. Takva mjerenja daju vrlo dobre rezul
tate samo upotrebom  dodatnih podataka dobivenih drugim 
eksperimentalnim tehnikama. О  rasporedu i povezanosti poje
dinih dijelova m olekula može se zaključivati i na temelju ke
mijskih reakcija, posebno za velike, biološki važne molekule. 
M eđutim , danas se struktura m olekula najčešće određuje kom 
binacijom podataka koje daju sve primjenljive metode, od 
spektroskopskih do kemijskih.
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B. Ruščić N . Trinajstić

MOLIBDEN (molybdaenum , Mo), kemijski element s 
atom skim  brojem 42 i relativnom atom skom  masom 95,94. 
D rugi je  po redu u VIA skupini periodskog sustava, između 
krom a i volframa. P rirodna izotopska smjesa m olibdena sadrži 
7 stabilnih izotopa: 92M o (14,8%), 94M o (9,3%), 95M o (15,9%), 
96M o (16,7%), 97М о (9,6%), 98М о (24,1%), i 100М о (9,6%). 
Poznato  je i više radioaktivnih izotopa. S iznimkom izotopa 
93M o, kojemu je poluvrijeme raspada oko 3,5 · IO3 godina, 
radioaktivni izotopi m olibdena imaju relativno m ala poluvre
m ena raspada. E lektronska konfiguracija atom a m olibdena jest 
[K r] 4d55sl .

Ime mu potječe od jednog od starih grčkih naziva za olovo (μολυβόος 
m olybdos olovo). Od vremena Aristotela, oko -<-350. godine, do druge polovice  
XVIII stoljeća nazivi molibdaena  i molibdoides upotrebljavali su se za olovne  
i njima slične minerale, za koje se smatralo da sadrže olovo. G. Agricola 
(pravo ime G eorg Bauer, 1494— 1555) u svojoj knjizi De re m etallica  (1556) 
riječ m olibdaena upotrebljava alternativno s riječju galena (za mineral galenit, 
PbS). Poslije Agricole naziv molybdaenum  označuje tvari kao što su galenit, 
grafit i mineral molibdenit (M oS2), sve dok u XVII stoljeću nije ustanovljeno 
da m olibdenit i grafit ne sadrže olovo. G odine 1778. švedski farmaceut C. W. 
Scheele proizveo je zagrijavanjem m olibdenita s dušičnom  kiselinom bijeli 
prah kiselih svojstava i tako definitivno utvrdio razfiku između m olibdenita  
i grafita. Scheele se stoga smatra otkrivačem  m olibdena, ali je tek 1782.

godine P. J. Hjelm prvi proizveo metalni molibden redukcijom molibden-tri- 
oksida drvenim ugljenom. Metalni m olibden dobio je u obliku finog crnog 
praška, ali ga tada nije uspio rastaliti zbog visoka tališta. Prvi rastaljeni 
m olibden dobio je Ruprecht oko 1790. godine. Tek su oko 1910. godine 
C oolidge i Finie u General Electric Com pany proizveli duktilni metalni m o- 
libden u obliku žice i lima, što je om ogućilo širu upotrebu molibdena u proiz
vodnji žarulja i u elektroničkoj industriji. Proizvodnja m olibdena naglo je porasla 
u razdoblju od 1930— 1940. godine kada se on počeo upotrebljavati u proizvod
nji avionskih i raketnih m otora, i u drugim oblastim a u kojima se traže materi
jali postojani na visokim temperaturama. N ajviše m olibdena troši se danas 
u proizvodnji čelika, kojima on već u malim koncentracijama (~ 0 ,3 % ) znatno  
poboljšava m ehanička svojstva.

M olibdena ima na Zemlji relativno m alo i sm atra se rijetkim 
elementom. Prosječni maseni udio m olibdena u Zemljinoj kori 
iznosi ~ 1  · 10_4%. Istražene rudne rezerve u zapadnim  zemlja
ma iznose oko 3 m ilijuna tona. U  malim  količinam a molibden 
je raširen uglavnom po cijeloj Zemljinoj kori. Najveća rudna 
nalazišta m olibdena nalaze se u SAD, a veće količine nađene 
su i u Čileu, K anadi, na G renlandu i u SSSR. N ajvažnija 
nalazišta u nas jesu u okolici M ačkatice u jugoistočnoj Srbiji, 
gdje se molibden pojavljuje gotovo samo kao m ineral m olib
denit. To rudno ležište veoma je veliko, ali je u njemu kon
centracija m olibdena neujednačena i u prosjeku malena.

M olibden se u prirodi ne pojavljuje slobodan, već sam o u 
m ineralim a vezan u svojim spojevima. N ajrasprostranjeniji m i
neral m olibdena jest m olibdenit M oS2. G lavni lokalitet m olib
denita je Climax (Colorado, SAD), gdje njegov maseni udio u 
rudi iznosi ~0 ,8% . M olibdenit je mek mineral, olovnosive boje 
i metalnog sjaja. G ustoća mu je 4,6··-4,8 g/cm 3, a M ohsova 
tvrdoća 1 -1 ,5 , heksagonalne je kristalne strukture slojevita 
tipa, a rjeđe kristalizira u rom boedrijskom  sustavu.

Vulfenit P b M o 0 4, drugi po važnosti među m ineralim a za 
dobivanje molibdena, pojavljuje se uz ostale olovonosne mine
rale. U  prirodi se u manjim  količinama nalaze i drugi m i
nerali molibdena, npr. molibdit M o 0 3, pauvelit C a(M o,W )04 
i drugi.

ELEMENTARNI M OLIBDEN
Svojstva. M etalni m olibden može postojati u dva oblika,, 

kao srebrnastobijeli metal ili kao sivocrni prah, što zavisi od 
načina dobivanja i obrade. Kristalizira u kubičnom kristalnom 
sustavu s prostorno centriranom  rešetkom, a duljina brida 
jedinične ćelije iznosi 0,314 nm. Atomski mu je polum jer 0,136 nm, 
ionski polum jer četverovalentnog molibdena je 0,068 nm, a šes- 
terovalentnoga 0,062 nm. M olibden je param agnetičan. Tali se 
na ~ 2610°C , vrelište mu je ~ 5560°C , a gustoća 10,2 g/cm 3 
(20 °C). Toplina taljenja iznosi 28kJ/m ol, toplina isparivanja 
~ 5 0 0 k J/m o l (25 °C), specifični toplinski kapacitet (specifična 
toplina) 0,256 J K - 1g -1 (20 °C), termička vodljivost 1,45
Jc m - J s - 1 K _ 1 na 17 °C, a 1,084 Јсп Г  V 1 K ~ 1 na 927 °Q 
linearni koeficijent termičkog rastezanja 5-10~6 K -1 (20 °C), a 
električna otpornost (specifični električni otpor) 5,7 μΩ cm (20 °С) 
Standardni elektrodni potencijal m olibdena iznosi Е ѳ 
(M o3+ |M o )=  —0,2V, a prvi ionizacijski potencijal 7,1 eV.

M ehanička svojstva molibdena mnogo ovise о načinu njegove 
proizvodnje i obradbe. M olibden dobiven sinteriranjem i pre- 
taljivanjem je krt. N akon plastične obradbe na tem peraturam a 
1000· -1300 °C on postaje duktilan, s vlačnom čvrstoćom oko 
600N /m m 2, Youngovim m odulom  elastičnosti ~3 ,3· IO5N /m m 2 
i tvrdoćom  prem a Brinellu 225. Daljim žarenjem na tem pera
turi 9 0 0 -1 2 0 0  °C smanjuje mu se tvrdoća na ~ 160, vlačna 
čvrstoća na 480N /m m 2, a duktilnost se poveća sa 20% na 
~ 5 0 % . Žarenjem na visokim tem peraturam a (> 1500°C ) mo- 
libden rekristalizira i ponovno postaje krt.

M olibden je pri sobnoj tem peraturi postojan na zraku. 
N a povišenim tem peraturam a (~ 5 0 0 °C ) reagira s kisikom iz 
zraka stvarajući m olibden-trioksid :

2M o -T 3 0 2 2 M 0O 3, (1)

pa je na povišenim tem peraturam a njegova primjena ograni
čena. D a bi se izbjegla opasnost od korozije, molibden se 
prevlaci zaštitnim slojevima molibden-disilicida (MoSi2) i nikla, 
što omogućuje njegovu primjenu na zraku do tem peratura 
~1100°C . Istraživanja radi pronalaženja legura na osnovi m o
libdena koje bi bile otporne prem a koroziji nisu dala povoljne


