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37 MOLEKULY

Molekuly s iontovou vazbou
Molekuly s kovalentni vazbou
Molekulova spektra

Soustava stabiln¢ vazanych atomu tvoii molekulu. Podle poctu atomii hovotime o dvoj-, troj- a vice
atomovych molekulach. Zkoumani tvorby molekul a tim i procesu tvorby slou¢enin bylo kdysi vylu¢né
doménou chemie. Soudrznost atomt v molekulach se pfisuzovala silam chemické povahy, které vytvare;ji
chemické vazby. Povaha téchto sil a proto i ptivod chemickych vazeb zistaval vsak nejasny do té doby, kdy
se ukazalo, ze na téchto vazbach neni nic "chemického" a ze je kvalitativné i kvantitativné miizeme vysvétlit
na zaklade ryze fyzikalni, konkrétné napf. elektrické interakce nabitych castic tvoticich jednotlivé atomy.
Cast t&chto vazeb, tzv. iontové vazby, bylo mozno pochopit i pomoci klasické teorie, ostatni, tzv. kovalentni
vazby v molekulach mizeme vysvétlit pomoci kvantové mechaniky. Jelikoz klasicka fyzika je jen Casti
kvantové fyziky, miizeme tvrdit, Ze zakladni otazku chemie - problém vazeb - obecné tesi kvantova fyzika.
Z divodu lepsi nazornosti se vSak budeme pfi vysvétlovani vazeb opirat o klasickou fyziku a jen pii

zkoumani podstaty kovalentni vazby vyuzijeme i vysledky kvantové fyziky.
37.1 Molekuly s iontovou vazbou

Vznik iontové vazby nasledkem pfitahovani elektricky opacné nabitych ionti, které vznika tim, ze
puvodné neutralni atomy si vyméni elektron, se probira jiz na stfednich Skolach (typicky ptiklad molekuly
NaCl). Fyzika v§ak musi vysvétlit nejen vlastni pfitahovani dvou elektricky nabitych iontti v molekule, ale
zejména to, pro¢ viibec dojde k vymeéné elektronu mezi n¢kterymi atomy a proc, kdyz jiz k takoveé vymeéné
doslo, se molekula v disledku pfitazlivé sily "nezhrouti" sama do sebe, tj. pro¢ se ionty v urcité vzdalenosti

od sebe zastavi. Odpovédi na tyto otazky jsou jiz v soucasnosti velmi dobie znamy (véty 37.1 az 37.3).

37.1

lontové vazba mutze vzniknout tehdy, jestlize
jeden z atomd ma dostate¢né nizkou ionizacni
energii (tj. energii potfebnou na vytrzeni elektronu
z atomu) a druhy atom ma dostatecn¢ velkou
elektronovou afinitu (tj. energii, kterd se uvolni

pfidanim elektronu k atomu daného prvku).

37.2
Potencialni energie dvou iontl s ndboji opacného

znaménka je vyjadiena vztahem

Energeticka vyhodnost vzajemné vymény
elektronu mazi dvéma atomy a tim vznik iontové
vazby vyplyva z obecné tendence v piirod¢ -
zaujmout stav s minimalni moznou energii. Lehce
si ukdzeme, Ze pro dva atomy vyhovujici
pozadavku 37.1 je vysledny stav s vyménénym
elektronem energeticky vyhodnéjsi nez stav, ve
kterém si kazdy atom svij elektron ponecha. K
tomu potiebujeme zavést dveé nové veliciny:

a) ionizacni energie wi - je to energie, kterou
musime odevzdat atomu, aby se z néj uvolnil
jeden (nejslabéji vazany) elektron. Zavislost této

energie na protonovém ¢isle Z ukazuje obr. 37.1.



W:—Al+Bi,

(37.1)

kde r je vzdalenost obou iontli a A, B, n jsou

charakteristické konstanty.

37.3
Stabilni poloha ionti v molekule je urcena
minimem potencialni energie. Jejich vzijemna

vzdalenost v rovnovaze je

nB 1/n-1
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(37.2)
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Obr. 37.1 Zavislost ioniza¢ni energie wi prvki na jejich
protonovém Cisle Z
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b) elektronova afinta W2 - je to energie, ktera se
uvolni, jakmile atom pfijme jeden dalsi elektron.
Atom tedy po piipojeni jednoho dalsiho elektronu
snizi svou celkovou energii (nebereme-li v tvahu
relativistickou klidovou energii elektronu mg, Cz)
o W3, Pii uzavienych podslupkach (v piipadé
vzacnych plynil) neni mozna absorpce dalsiho
elektronu - elektronova afinita je nulova. Nejvetsi
elektronovou afinitu maji tzv. halogeny (F, Cl, Br,
I) kterym chybi do upln€ zapInéné slupky jediny
elektron. Dosahuje hodnot kolem 3 eV.
Uvazujme nyni o reakci, pfi které atom A
po ziskani ionizacni energie W Ai odevzda svij
elektron atomu B s elektronovou afinitou WBa.

Tento pochod mizeme formalné popsat schématy

A+W/~A"+e"
B+e ~B +Wj.

Tvorbu molekuly (A+B') mizeme tedy popsat
- a i
A+B~ (A" B+ |W, | + W5 -W,,

kde |Wp ARl Je absolutni hodnota (Wp AB < 0)
potencialni energie molekuly A'B", ktera se pri
tvorbé molekuly uvolni. Jestlize tedy celkova

energie
_ a i

(37.3)

je kladna, potom molekula s polarni vazbou ma

vskutku mensi energii nez pred vyménou
elektronu, proto v takovém piipadé¢ k vyméné
dojde - v opa¢ném ptipadé se vyména elektronu
neuskutecni. Podle rovnice (37.3) je vznik iontové
vazby skutecné pravdépodobny mezi takovymi
atomy, ze kterych mad jeden malou ioniza¢ni
energii a druhy velkou elektronovou afinitu.

Takovymi prvky jsou prvky z 1. a VIL sloupce
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Mend¢lejevovy periodické soustavy prvki. Napf.
pfi tvorb&é molekuly NaCl je WCla:3’72 eV a

WNa "
ionti Na" a Cl™ je |Wp ABIFS,12 eV, takze energie

1=5,14 eV a vzajemna potencialni energie

uvolnéna pii vytvofeni molekuly NaCl je
AW=(5,12+3,72-5,14) eV=3,70 eV. Pravé takovou
energii je nutno dodat na rozloZzeni molekuly NaCl
na dva neutralni atomy Na a Cl. Tato energie se

proto nazyva disociaéni energie rozkladu
molekuly na neutralni atomy.

Pti sluCovani prvki z II. a VI. nebo z II1.
a V. sloupce Mend¢lejevovy periodické soustavy
klesd hodnota energie WBa—W Ai, aproto tendence

k tvorbé iontove vazby rovnéZz klesa. U vzacnych
plynti je W3=0 eV a W'=(15-20) eV, takze tato
prvky nemohou vytvaret polarni (a jak uvidime

Obr. 37.2 Vznik iotové vazby

a) Ccast potencidlni energie odpovidajici
elektrostatickému pfitahovani ani zadné jin€) vazby.
b) ¢ast potencialni energie odpovidajic iy ey . Fox
) Cistp gie 0dpovIca) Jestlize jiz dojde k vyméné elektronu,
ionty atomd v molekule se za¢nou pfitahovat a
jejich vzajemna potencidlni energie klesa podle

vztahu

W =—e2/4TE€0r=—A/I’ (ktivka a na obr. 37.2). Jestlize se jiz ionty dostanou do takové blizkosti, ze jejich
elektronové obaly (piesnéji vinové funkce popisujici elektrony v obalu atomu) se za¢nou vzajemné piekryvat,
vznikne odpuzovani (kiivka b na obr. 37.2). Souvisi to s tim, Ze se do vzajemné blizkosti dostanou elektrony,
které zaujimaji stejné kvantové stavy, coz Pauliho princip nepfipousti. Jeden z dvojice elektront by musel
prejit do vzbuzeného stavu, coz je spojeno se vzristem pfitazlivych sil, vzrist energie systému produkuje
odpudivé sily. Kladnou potencialni energii souvisejici s odpudivymi silami miZzeme aproximovat funkci

(37.4)

Je znazornéna kiivkou b na obr. 37.2. Vysledna potencialni energie je tedy vyjadiena funkci (37.1)
/preruSovana ¢ara na obr. 37.2 a ma minimum, které urcuje stabilni stav molekuly. Rovnovazna vzdalenost
mezi ionty vyhovuje proto rovnici

aw,_4 _ nB =0
2 n+l
ar 7'0 ro

je tedy skutecné urcena vztahem (37.2), coz bylo nutno dokazat. Energie odpovidajici minimu potencialni
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energie je tedy

A B -4 BA A 1
w oo--A,b_"4 “Al-2
p mm r,opmoF r nB r( n)

(37.5)

a ma vyznam disociacni energie rozkladu molekuly na nabité ionty.

37.2 Molekuly s kovalentni vazbou

Druhym krajnim ptipadem chemickych vazeb je tzv. kovalentni vazba. Vzniké i mezi stejnymi
atomy, kde iontova vazba nemtize vzniknout. Je pficinou tvorby molekul plynii (napt. dvojatomovych
molekul vodiku, kysliku aj.) a velkého mnozstvi heterogennich molekul (molekul tvofenych z rGznych
atomi). Jeji vznik vSak nelze vysvétlit pomoci klasické fyziky, protoze ma kvantové mechanickou podstatu
(véty 37.4 az 37.8).

37.4 Modelem kovalentni vazby je molekula
Kovalentni vazba souvisi s minimem potencialni vodiku H,. Sklada se ze dvou jader (protond) a
energie dvou atomti odpovidajici dvojici elektroni dvou elektroni (obr. 37.3). Schrodingerova
(po jednom od kazdého atomu) s opacné rovnice tohoto systému ma podle (31.2) tvar

orientovanymi spiny.

2
37.5 _ °ﬁ_(A1¢ + AL ) -
Mocenstvi (valence) atomu, ktery vytvaii 2m
kovalentni vazby je ur¢eno poctem elektronli s __ € 2 i + i + i + i _ l _ l g =
nevykompenzovanymi spiny. 4me o\¥11 Ty Tp Ty 7 R

=Wy

37.6
Prostorové symetrické vazby vznikaji pfi vazbach (37.6)
elektronti v s orbitech. Orientované vazby vznikaji
ptivazbach, nakterych se podileji elektrony, které Vlnova funkce P vyhovujici této rovnici popisuje
se nachazeji v p, d a f orbitech. Smérovost vazeb chovani celého systému. Pfimym feSenim je vSak
je ovlivnéna tim, Zze pfislusné vinové funkce prakticky nemozné takovou funkei najit. Mtizeme
nejsou radialn¢ symetrické (obr. 34.6) si v8ak pfedstavit, Ze jednotlivé atomy jsou tak

daleko od sebe, Ze stavy elektronii ejaeyv okoli

37.7 Jader Py a P, jsou popsany podobnymi funkcemi
Tzv. 0 vazby vznikaji mezi elektrony tehdy, jako v izolovanych atomech, kdy plati
jestlize se jejich vinové funkce prekryvaji ve Schrédingerova rovnice

smérech jejich os, T vazby vznikaji pfi prekryvani
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ve smérech kolmo na jejich osy (obr. 37.6).

h2 e?
_n - -W
2m AL dTe r MELAS
o' 11
37.8 (37.7)
Hybridizace vazeb je homogenizace vazeb v
ptipadé, kdy se vazby zacastnuji elektrony zs i p
orbitd soucasné. 5 5
A, =W
2m % 4mer, > °°
o' k2
k=12

(37.8)

kde W, je energie elektroni v izolovanych
atomech. Funkce J| a I jsou tedy funkce, které
popisuji stavy elektronti v izolovanych atomech.
V chemickém nazvoslovi se tyto funkce nazyvaji

atomové orbitaly. V nasem ptiblizeni (platném pro

velké vzijemné vzdalenosti) je vysledny stav

molekuly popsan linearni kombinaci téchto
Obr. 37.3 K odvozeni kovalentni vazby orbilatdi, proto se tato metoda feSeni nazyva i
molekuly vodiku LCAO (z anglického "Linear Combination of
Atomic Orbitals"). Vime jiz, Ze vysledna funkce

Wp | molekuly musi byt antisymetricka (viz. Obr. 33.4).
Tuto vlastnost mizeme s ohledem na spin

zabezpecit dvojim zpisobem: bud’ pouZijeme

w antisymetrickou kombinaci atomovych orbitald
funkce (33.46) a predpokladame paralelni spiny

(coz vyjadiime symetrickou spinovou funkci

— 0,,), nebo symetrickou kombinaci orbitald
1

:W (funkce (33.46) s kladnym znaménkem) a

|

antiparalelni spiny (funkce 0_,). Tak dostaneme

dve funkce
Obr. 37.4 Prib&h potencialni energie dvou
atomi vodiku s parlelnimi spiny (W) a
antiparalelnimi spiny (W') obou elektronii

‘IJ/ =4 /[l|11(1)1|’2(2) + ¢1(2)‘IJ2(1)]0+

(37.9)
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Obr. 37.5 Ptekryvani vinovych funkci
dvou elektront

®©
: 1=0
©Vo.—Q.
b4
®
QQ t=1
D, —

Obr. 37.6 Prekryvani vinovych funkei dvou elektronti
pii tvorbé a) Os vazby, b) Op vazby, c¢) Tp vazby

Obr. 37.7 Kovalentné vazana molekula vody
H,O (na vazb¢ se podileji dvé 0 sp vazby)
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|} =A[1IJ1(1)1|12(2) - 1I11(2)1IJ2(1)]0'++
(37.10)

V tomto oznaCeni indexy znaci pfislusnost k
jadram, ¢isla v zavorkach oznacuji elektrony.
Nasim cilem je nalézt energii obou
elektroni v molekule vodiku odpovidajici
funkcim (37.9) a (37.10) jako funkci "délky"
vazby R. Pii R~ je tato energie 2W ;. Reseni neni
jednoduché, proto je nebudeme uplné
reprodukovat. Spociva v tom, ze funkce (37.9) a
(37.10) s konstantami A a A' vyhovujici podmince
normovanosti (30.10) dosadime do rovnice (37.6),
vynasobime ji konjugovanymi funkcemi l|.l'>x< ay *
acelourovnici zintegrujeme podle soufadnic obou

elektrond. Vypocet vede k vysledkiim

w=ow, + M N
1+8?
(37.11)
a dale
w'=ow,+ M-N
1-S82
(37.12)
kde
2
m=——[[wiw.
4T e,
1.1 1_1
R r r, ry
Y3(2)dt, dt,
(37.13)
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S:flpl(k) v,k dt,, k=12

(37.15)

JelikoZ funkce Y| a P, jsou znamé (v nasem piipade jsou to vinové funkce elektronti v s stavu vodikového
atomu), mizeme integraly (37.13) - (37.15) vypocitat. Pro energii W a W' dostaneme zavislosti na R, které
jsou graficky zndzornény na obr. 37.4. Vime, Ze sila je urCena zadporn¢ vzatym gradientem potencialni
energie vztah (11.28). Vidime, Ze zavislost energie W (odpovidajici paralelnimu usporadani spinti elektront)
ma v celém intervalu zapornou derivaci, proto je s ni spojena jen kladna, tj. odpudiva sila. Zavislost energie
W' (odpovidajici antiparalelnimu uspotradani elektronti) vSak vykazuje oblast s kladnou derivaci, cemuz
odpovida pfitazliva sila mezi atomy. Mizeme tedy tvrdit, Ze v tomto druhém piipadé dvojice tzv.
sparovanych elektroni udrzuje pohromadé dvojici atomil a vytvaii molekulu. Lehce zjistime, ze tuto
interakci, nepochopitelnou v klasické fyzice, zptisobuje integral (37.14). Integral (37.13) totiz vyjadiuje
obycejnou coulombovskou interakci mezi vSemi Ctyfmi elektricky nabitymi Casticemi. Integral (37.15) se
nazyva vyménny integrél, protoZe piitomnost funkci Y| (1) a Y, (2) v tomto integralu miiZzeme interpretovat
tak, jako kdyby si oba atomy vyménovaly své elektrony. Jeho od nuly riznou hodnotu dostaneme jen tehdy,
jestlize se vinové funkce obou elektronid v uréitém objemu vzajemné piekryvaji (obr. 37.5). Miizeme proto
tvrdit, ze kovalentné se dva atomy vazi tehdy, jestlize jejich elektrony maji opacn¢ orientované spiny a jejich
ptislusné orbitaly se vzajemné prekryvaji. Jestlize jsou takto sparované elektrony jiz v samotném atomu,
nemuze se zadny z nich zacastnit vytvareni kovalentni vazby. Z toho logicky vyplyva tvrzeni (37.5), podle
kterého mocenstvi, neboli valence, tj. pocet elektronti vstupujicich do kovalentni vazby, je uréena poctem
elektroni atomu s nesparovanymi spiny.

Jestlize se vzajemné vazi dva s elektrony, vznik4 izotropni, tj. v kazdém sméru stejn¢ silna vazba,
protoze prislusna vlnova funkce je radialné symetricka (funkce 34.2) obr. 37.6a. Elektrony v ostatnich
stavech (p, d a f) jsou charakterizovany neradialné symetrickymi funkcemi, proto vznikaji vazby, které maji
"smérovy" charakter. Takové elektrony jsou schopny vytvaret vazby dvojiho druhu, tzv. 0 a T vazby (obr.
37.6b,¢). V prvém pfipadé se atomy na sebe vazi ve smerech nejvétsiho "vyduti" vinovych funkei (obr. 37.6
b) ve druhém piipad€ ve smérech na n¢ kolmych (obr. 37.6 c).

Zajimavym ukazem pii tvoteni vazeb je tzv. hybridizace. Jestlize napt. atom uhliku tvoti molekulu
se Ctyfmi stejnymi atomy, zicastnuji se ji dva s a dva p elektrony. Je zfejmé, Ze tyto vazby nemohou byt
stejné silné, protoze oblasti piekryti vinovych funkci nejsou stejné. Experiment nas vSak presvédcuje o tom,
ze v§echny Ctyfi vazby jsou uplné ekvivalentni. Vysvétlujeme si to tak, ze mezi s a p elektrony vznikne urcita
koordinace, pfi které elektrony pozméni své stavy tak, ze vysledkem jsou stejné silné vazby. Tento jev se

nazyva hybridace vazeb.



37.3 Molekularni spektra

V izolovanych atomech jsme poznali v souvislosti s elektronovym obalem jen jeden mechanizmus

vzniku zafeni - pfeskok elektronti z vyssich hladin na nizsi. K témto tzv. elektronovym spektrim se v

molekulach ptidavajijeste spektra, souvisejici s rotatnim a vibracnim pohybem molekuly (véty 37.9a37.10),

vvvvvv

na druhé¢ stran¢ umoziuje ziskani dilezitych informacich o molekulach métenim jejich spekter (véta37.11).

37.9

Rotacni spektra souviseji s rotaci atomti molekuly
kolem osy prochazejici tézistém. Uhlové kmitodty
car tohoto spektra v pfipadé dvojatomové
molekuly urcuje vztah

2

w=—n, n=1,23...,
J

(37.16)

kde J je moment setrvacnosti molekuly vzhledem

N2

atomu.

37.10

Vibracni spektra souviseji s kmitdnim atomi
molekuly ve sméru jejich spolecné osy.
Kmito¢tové spektrum je podobné spektru

harmonického oscilatoru.

37.11

Kombina¢ni rozptyl svétla je zména thlového
kmitoctu svétlaw, po prechodu soustavou
molekul o hodnotu Aw=+w;, kdew; jsou tthlové
kmitoCty charakterizujiciw ¢ary molekularnich
spekter. Tento jev vyuzivd tzv. Ramanova

spektroskopie.

Vlastnosti molekularnich spekter mtizeme
nejlépe ilustrovat na piipadé nejjednodussi
molekuly skladajici se ze dvou atomii. Takova
molekula mize vykonavat rotacni pohyb kolem
tuhy rotator a jestlize zanedbame interakci s
ostatnimi molekulami, miizeme ho povazovat za
volny tuhy rotator. Klasickou teorii takového
rotatoru jsme podali (v ¢lanku 13.4). Kvantové
mechanicka teorie tuhého rotatoru predpoklada
znalost vyjadfeni operatoru momentu sily a feseni
ptislusné Schrdédingerovy rovnice. Vzhledem k
matematické slozitosti feSeni se uspokojime jen
v ptipadé harmonického oscilatoru je energie
tuhého rotatoru kvantovana a ma hodnoty

32
W, =—n(m+l1), n=1,2,3...,
2J

(37.17)

Pfipomenme si, ze Cc¢islo n je ekvivalentni
kvantovému ¢islu |, se kterym jsme se stetli ve
vodikovém atomu. Pti pfechodu soustavy ze stavu
s energii W), do stavu s energii W, se emituje
foton elektromagnetického zateni hv=W_-W_.
jelikoz 1 tu plati vybérové pravidlo, a to ve tvaru
An=x+1, spliiuji thlové kmitocty rotaéniho spektra

dvojatomové molekuly vztah



Obr. 37.8 Rotaéni pohyb molekuly
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® x
Obr. 37.9 Energie vibraéniho pohybu linearniho
a nelinearniho harmonického oscilatoru
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:;—i[n(n+1>—n(n—1)]:’“—jn,

coz je vztah (37.16). lehce zjistime, Ze tyto Cary
lezi v daleké infracervené oblasti spektra
(A=2Ttc/w piicemz A€ (30-150) mm).

V oblasti minima potencialni energie (obr.
37.9 a) ma zavislost této energie na vzdalenosti R
ptiblizné tvar paraboly. Vychylenim atomu z
rovnovazné polohy vznikne proto sila, sméfujici
do rovnovazné polohy a podle vztahu (23.1)
umeérna této vychylce. Tato sila vyvola vSak podle
definice 23.1 pohyb, ktery je analogicky pohybu
harmonickému oscilatoru. Pro celkovou energii

tohoto pohybu mtizeme tedy pouzit vyjadieni

W =% wo(m+%), m=1,23...,

(37.18)

kdew, zavisi na hmotnosti a na konstant¢ vazby.
Vibracni spektrum se sklada tedy =z
ekvidistantnich car. To je vSak pravda jen pro
malé kvantové ¢islo m, kdy se jedna jen o malé
vychylky z rovnovazné polohy. Pfi vétSich
vychylkach nemad jiz kmitani molekul povahu
linearniho harmonického oscilatoru a jeho
spektrum se podstatné zméni. Tato situace je
ilustrovanda na obr. 37.9, pficemz obr. a)
charakterizuje linedrni a obr. b) nelinearni

oscilator.

Rotacni i vibracni pohyb molekul vzniké nasledkem urcité silové interakce. Lehce vSak pochopime,

ze prakticky nemtze existovat samostatné jen vibracni pohyb. Pti kazdém "néraze" vedoucim k vychylce z

rovnovazné polohy dochézi i k pootocCeni celé molekuly a tedy ke vzniku rotacniho pohybu, proto v praxi
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castéji hovotime o rota¢nima vibracné rotacnim spektru. Vinové délky odpovidajici vibra¢nim hladinam jsou
vsak asi o jeden az dva tady krat$i nez vinové délky charakterizujici rotacni spektrum. Pfislusné uhlové
kmitocty vyhovuji rovnici

® = (")vib + wrot'

(37.19)

Jestlize vSak dojde i k excitaci elektronii molekuly, vznikaji i elektronova spektra. Jejich kmitocty vsak lezi
ve viditelné ptipadné az ultrafialové Casti spektra.

Céry ptislugné elektronovym spektrim méizeme lehce pozorovat, &ary piislugné vibraénim a rotaénim
spektrim miizeme bezprostiedné pozorovat jen s velkymi tézkostmi. Sovétsky fyzik MandelStam a nezavisle
na ném indicky fyzik Raman vsak zjistili, Ze pfitomnost téchto Car se métitelné projevi pii zkoumani rozptylu
viditelného svétla systému molekul (priisvitnou pevnou, kapalnou nebo plynnou latkou). Vznika tzv.
kombinacni rozptyl svétla, pti kterém se po prechodu svétla latkou pozoruje kromé zakladniho thlového

kmitoctua, viditelného svétla i svétlo s thlovym kmito¢tem
W=w tw,,
o 1

(37.20)

kdew; jsou Ghlove kmitocty prislusné caram vibraCné€-rotacnich spekter. Tento jev mizeme vysvétlit i
pomoci klasické fyziky, avSak adekvatnéjsi a v podstaté i jednodussi vyklad poskytuje kvantova teorie. Pti
absorpci fotonu h @, se ¢ast této energie spotiebuje na excitaci molekuly do vybuzeného stavu, zbytek h( @, -
@,) se emituje, resp. kdyz jiz molekula byla excitovana a absorbovala foton h @, emituje celou energii, tj.
hw,+w).

Meéteni Car charakterizujicich zéafeni vytvotfené kombinacnim rozptylem, neboli tzv. Ramanova

spektroskopie, je v soucasnosti velmi rozSifenou metodou zkoumani vlastnosti molekul. V piipad¢

VVVVVVVVVVVV

VAVILOV Sergej Ivanovic¢, 1891-1951, sovétsky védec a zaniceny organizator védecké prace ve fyzice.
Zabyval se hlavné fyzikalni optikou a vétSinu védeckych praci publikoval o luminiscenci vyvolané
fyzikalnimi, chemickymi nebo biologickymi faktory. Jeho metoda luminiscencni analyzy nasla uplatnéni ve
védé a technice. Nesporny je rovnéz podil Vavilova na tspéchu jeho zédka P.A.Cerenkova.

RAMAN Chandrasekkara Venkata, nar. 1888, indicky fyzik. Zabyval se optikou, akustikou a molekularni
fyzikou. R. 1928 objevil tzv. kombinacni rozptyl svétla (Ramaniiv jev), ktery umoziuje vyzkum
energetickych stavil a struktur molekul. Za tento objev byl roku 1930 poctén Nobelovou cenou.



