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Kapitel 9

Molekule

Molekile sind Atomverinde, wobei zwischen den Atomen ggend starke Bindungskite herrschen,

damit das Molekl nach auf3en als abgeschlossene Einheit betrachtet werden kann. Andererseits ist die
Bindung der Atome zu einem Molékschwacher als die Bindungskraft innerhalb eines einzelnen Atoms,

so dass die elektronische Struktur der einzelnen Atome weitgehend erhalten bleibt bzw. durch die Bin-
dung der Atome zu einem Moléknur leicht modifiziert wird. Die Bindung der Atome zu einem Mo-
lekule beeinflusst in der Regel nur die Elektronen in @e8ersten Schale der beteiligten Atome, die so
genannten/alenzelektronerdie fur die chemischen Eigenschaften der Atome von zentraler Bedeutung
sind. Die Bindung der Atome zu einem Moldkoeeinflusst daher maflRgebend die chemischen Eigen-
schaften, so dass wir bei Moliélen hinsichtlich der chemischen Eigenschaften von einer neuen Substanz
sprechen &nnen.

Der Begriff Molekiil schliel3t nach dieser Definition so einfache Dinge wie Wasserstejf{hld Sau-
erstoff () genauso mit ein, wielknstliche Polymere, Proteine oder die extrem komplexe DNA. Dabei
spricht man in letzterendfen aufgrund ihrer bedichtlichen GdlRe und Komplexit auch vorsupramo-
lekularen ObjektenSupramolekulare Objekt@knen wir uns aus kleineren molekularen Untereinheiten
aufgebaut denkghEntscheidend déf, was man als MoleH auffasst, sind letztendlich die chemischen
Eigenschaften,ifr die man sich interessiert. Moléle kbnnen die Bausteine sowohl v@lusternals
auch vonFestlorpern sein. Entscheidend daf ob ein Festléirper als molekular bezeichnet wird, ist
die Existenz unterscheidbarer Energieskalen. Die Atome der molekularen Einhé&geamwesentlich
starker aneinander gebunden sein als Atome, die verschiedenen Einheitedrang€&hes kann man
sehr scbin am Beispiel der Polymerisation von Fullerenen verstehen (sieh¢ Abb. 9.1).

Molekile sind grundatzlich in allen Aggregatszusmtden anzutreffen. Das Studium ihrer Eigenschaften

ist von eminenter Bedeutun@rfnahezu alle naturwissenschaftlichen und viele technische Disziplinen.
Insbesondere die Komplegit der belebten Natur hat ihren Ursprung in der Vielfalt molekularer Sy-
stemeﬂ Dabei wird die Bedeutung physikalischer Eigenschaften von Miéekfur deren biologische
Funktion erst nach und nach erkaﬁmje Frage der Bildung (zur Selbstorganisation siehe . 9.2) so-
wie der Evolution makromolekularer Strukturen (Proteinfaltung) ist noch weitgehend unverstanden. Wie
z.B. entsteht der natliche Verbundwerkstoff Holz aus Zuckermonomeren? Welche Rolle spielt dabei
die Selbstorganisation der Zwischenprodukte? Welche Rolle kommt den an der Herstellung beteiligten
Enzymen zu? Wie bilden sich biologische Membranen uimiskiche Schume? Was passiert beim Ku-
chenbacken, der Extrusion von Polymeren? Die Liste der Fragestellungen ist nahezudpikrhch

13S0 bestehen z.B. die auf der Erde aéufigsten vorkommenden, ti@lichen Makromolekle Stirke und Zellulose aus
Zuckermonomeren.

250 kodiert die menschliche DNA in etwa 100 000 verschiedene Proteine.

3Es existiert z.B. ein Zusammenhang zwischen der molekularen “Beweglichkeit” und der Faltung von Proteinen.
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Abbildung 9.1:Fullerene als typische Vertreter molekularer Festkorper. Das Cgg-Molekdl ist im Bild
oben links gezeigt. Es besitzt ikosaedrische Symmetrie und ahnelt strukturell einem Ful3ball. Cgo-
Molekile bilden bei Abkuhlung aus der Gasphase kristalline Festkorper, sie kristallisieren in eine
kubisch-flachenzentrierte Struktur (Bild oben rechts). Die Wechselwirkung der C-Atome auf dem Ball
sind auf Grund der kovalenten Bindungen um GrofRenordnungen starker als die van der Waals Wech-
selwirkungen der Bélle untereinander. Diese Separation der Energieskalen spiegelt sich in allen phy-
sikalischen Eigenschaften von Fullerenen wieder. Unter geeigneten Bedingungen, z.B. Dotierung mit
Alkali-Atomen (z.B. Rb), kénnen sich die Cgo-Molekiile kovalent aneinanderketten. Es entstehen Makro-
molekuile (Polymere), die im Festkdrper hochsymmetrisch angeordnet sind. Neben den im unteren Bild
gezeigten Ketten beobachtet man auch 2-dimensionale Schichtpolymere.

Dabei ist in nahezu allendflen die Grenze zwischen der Physik und den anderen Naturwissenschaften
flieRend.

Es ware allerdings falsch anzunehmen, dass sich aktuelle Forschungsvorhaben nur auf komplexe Mo-
lekiile beschiinken. Prominentestes Beispiel eines einfachen Mitdekvelchem wissenschaftlich sehr
grol3e Aufmerksamkeit geschenkt wird, ist das Wassernibl€&as physikalische Verhalten dieses vor
allem fur die Biologie so wichtigen isungsmittels wirft weiterhin grof3e Fragen auf. Wamken hier

auch nicht anahernd auf all diese interessanten Fragestellugen eingehen. Es sollen im Folgenden nur die
grundlegenden Konzepte der chemischen Bindung und der molekularen Anregungen diskutiert werden,
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Abbildung 9.2:(a) Bacteriorhodopsin (bR) ist ein Transmembran-Protein, das als lichtgetriebene Pro-
tonenpumpe in Halobacterium salinarum agiert. (b) HDL: high density lipoprotein: HDL zirkuliert im
Blutkreislauf, extrahiert Cholesterol (HDL) und transportiert es zur Leber zur Ausscheidung oder Wie-
derverwertung.

um eine Grundlagdlir spatere Spezialvorlesungen zu schaffen. Wir werden uns auf folgende Fragestel-
lungen konzentrierenm:

e Warum verbinden sich neutrale Atome zu Madlén?
e Wie sieht die Energieniveaustruktur von Mold&n aus?

o Wie kann man chemische Reaktionen auf einer molekularen Basis verstehen?

Um ein grundlegendes Vegstdnis fir die Physik von Molellen zu entwickeln, werden wir uns nur

mit den einfachsten Vertretern befassen. Bilselektronen-Moleld werden wir das Ei-Molekulion und

als Mehrelektronen-MoldK das H-Molekil diskutieren. Beide Moldle sind zweiatomige Molake,
anhand derer wir wichtige Begriffe wie ddsomorbitalund dasMolekilorbital einfuhren werden. Ge-

nau wie bei Atomen émnenUbergange zwischen verschiedenen Energieniveaus von Ngeldurch
Emission bzw. Absorption von Licht stattfinden. Da die Energieniveaus nicht nur durch die Elektronen
sondern auch durcBchwingungemind Rotationendes Kerngdist bestimmt werden, sind die Spektren
der Molekile wesentlich komplizierter als diejenigen der Atome.
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9.1 Das Einelektronen-Molekil — H3 -Molekdlion

9.1.1 Die Schibdinger-Gleichung des Einelektronenmolekls

Das H; -Molekillion ist das einfachste aller Moléle (siehe Ab3). Das Wechselwirkungspotenzial
zwischen den 3 Teilchen ist

Epot = d <1+1—1> . (9.1.1)

_47'[80 a s R

Legen wird den Koordinatenursprung in den Schwerpugéer Atomkern@] so erhalten wir mit den
Bezeichnungen aus Aldb. 9.3:

r = Ra+ra = Rg+rg
. 1 .
und damit r = E(rA+rB) weil Ra = —Rp
1 1
rAr = r+=R re=r—=-R. 9.1.2
A +2 B > ( )

Abbildung 9.3:Zur Definition der Gréen beim H3 -Molekiilion.

Die Schibdinger-Gleichungifr das Dreiteilchenproblem lautet dann:

2
V,i(RA)+V§(RB))—%Dg(r)+Epot(r,R) W(r,R) = EWY(r,R;) .(9.1.3)

ﬁZ
_m(

Hierbei istM die Protonenmasse umddie Elektronenmasse. Die ersten beiden Terme in den eckigen
Klammern geben die kinetische Energie der Kerne, der dritte Term diejenige des Elektrons an.

4Das Elektron verschiebt den Schwerpunkt aufgrund seiner wesentlich kleineren Masse nur unwesentlich.
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Die Schibdinger-Gleichung[(9.1]3) ist nicht mehr, wie beim Wasserstoffatom, analytiésbarl Wir
werden deshalb dazu gezwungen seiah&rungen einzihren, die physikalisch veimftig sind und
eine analytische Behandlung abglichen. Diese Vorgehensweise @tnlich zu der bei der Behandlung
der Mehrelektronenatome benutzeah¢rungen.

9.1.2 Die adiabatische lgherung

Wir wollen nun die Tatsache ausnutzen, dass dégfieit der Protonen aufgrund ihreib§eren Mas-

se diejenige der Elektronen um das nahezu 2000-fableesteigt. Da Nukleonen und Elektronen den
anrahernd gleichen Kaften unterliegen, werden sich daher die Elektronen nahezu instantan auf die we-
sentlich langsameren \&mnderungen der Kernpositionen einstellen. Wir haben es somit mit einer Tren-
nung der Zeit- und damit auch der Energieskalen der Protonen- und Elektronendynamik zu tun. Die
typische Energieskalaif die Beschreibung elektronischer Zarstle liegt wegen

E = — (9.1.4)

im eV-Bereich, was mit Hilfe der Unséinferelation auf eine typische Zeitskala im Bereich von Femto-
sekundeniihrt. Im Falle der Kernbewegung findet man dagegen typische Anregungsenergien im meV-
Bereich, was wiederum einer typischen Zeitsakla im Pikosekunden-Bereich ent@pricht.

Konnen sich die Elektronen instantan auf die Kernposition einstelleassbdich zu jedem Kernabstand
R der Elektronenzustan#®'(r, R) durch Losen der Sclirdinger-Gleichung

R, € (1 1 1\ e o

bestimmen. Da die Ableitungen higgdich R nicht mehr auftreten, stelR in dieser Gleichnung nur noch
einenaulReren Parameter darist die einzig verbleibende dynamische Variable. Man bezeichnet daher
) als elektronische Wellengleichung. Die FunktioHéf(r,R) ergebeniir jeden Wert vorR einen

5Die Unterschiede in den Energieskalen werden #ewitch, wenn wir ein klassisches Analogon zur lllustration heranzie-
hen. Die Anziehung der Nukleonen wird, wie wirsgpr noch explizit darlegen werddiher die Elektronen vermittelt. In einem
harmonischen Feldifirt dies zu Eigenschwingungen der Nukleonen und Elektronen mit einer charakteristischen Frequenz

—W/K und —\/K
we— m (DN_ M7

wobeiK die Kraftkonstante des koppelnden Feldes darstellt. Wir erhalten damit

/m
Evibration = M Ee.

Vibrationsanregungen liegen also energetisch um mindestensdfZGordnungen unterhalb der elektronischen Anregungen.
Rotationsanregungen werden durch dasgheitsmomenit= Ma?/2 bestimmt. Somit ergeben sich dafoch kleinere Ener-
gien
ﬁZ
Erotation= W = MEG'
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kompletten Satz vonsungen. Die Gesamtwellenfunkti&#(r,R) kann daher nach diesen Funktionen
entwickelt werden:

WrR = S RERW(TR . (9.1.6)

Die Entwicklungskoeffiziente (R) beschreiben die Wellenfunktion der Nukleonén den Fall, dass
sich das elektronische System im Zusta#fl(r,R) befindet. DieF (R) werden, wie man durch Ein-
setzen in die Sclkdinger-Gleichung verifizieren kann, durch ein System von Differentialgleichungen
aneinander gekoppelt. Digorn-Oppenheimer &herunggenannte Vereinfachung vernaabsigt in die-

sen Gleichungen den KopplungstelﬂrnllJf"(R) gegenrF (R). Man erfalt die Wellengleichungifr die
Kerne

2

R E(R|RR) = ERR) 0.17)

Diese Gleichung beschreibt quantenmechanisch die Bewegung eines Teilchens in einem Potential
E\ot(R). Um das Problem insgesamt zisén, niissen wir die beiden WeIIengIeichung.l.S) und
(9.1.7) bsen. Wir werden in diesem Abschnitt mit den Elektronen beginnen.

9.1.3 Losung der elektronischen Wellengleichung

Betrachten wir die Elektronen, s@knen wir die beiden Kerne als starres Gebilde mit einem festen
AbstandR zwischen den beiden Kernen betrachten. Wintken [(9.1.5) analog zum Wasserstoffatom
exakt analytischdsen, wenn wir elliptische Koordinaten

_ fa+TrB
= 7R

ra—1IB

= 9.1.8

vo= o (9.1.8)
y
= arctan=
¢ X

einfuhren. Die Orte der beiden Kerne sind dabei in den Brennpunkten der Ellipse und die Verbindungs-
achse der beiden Kerne soll didchse definieren (siehe Ab. 9.4).

In elliptischen Koordinaten faktorisert die Wellenfunktion in das Produkt

Yr,R) = M(u)-N(v) -®(o) . (9.1.9)
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Rotationsellipsoid
M = const

Abbildung 9.4:Zur Definition der elliptischen Koordinaten. Die beiden Kerne befinden sich in den Brenn-
punkten des Rotationsellipsoids. Der durch den Vektor r charakterisierte Ort P des Elektrons wird
bezuglich eines Uber u = (ra+rg)/R definierten Ellipsoids festgelegt. P liegt somit auf der Oberflache
des Ellipsoids. Die weitere Festlegung der Position von P auf der Oberflache (2-D Mannigfaltigkeit)
verlangt nach zwei weiteren Koordinaten v und ¢. v = (ra — rg)/R entspricht Schnitten des Ellipsoids
senkrecht zur Verbindungsachse der Brennpunkte. Die Grenzflachen dieser Schnitte sind Kreisbahnen.
Der Winkel ¢ = arctan(y/x) gibt den Ort P auf dem Kreis an.

Dadurch ergeben sich drei getrennte Gleichungewlie FunktionerM,N und®, die analytischedsbar
sind.Ahnlich wie beim Wasserstoffatom erhalten wir aus der Forderung der Eindeutigkeit und der Nor-
mierbarkeit der Bsungsfunktionen 3 Quantenbedingungen, die zu den Quantenzghlep und m
fuhren.

Die Losung der Differentialgleichungif M (1) undN(v) fuhrt auf diskrete Energieniveaus

El’l# Ny (R) ’

die von den beiden Hauptquantenzahigrundn, abrangen. Die Hauptquantenzahlen geben direkt die
Anzahl der Nullstellen der Funktionevi(x) undN(v) an. Die Energien sind dabei eine Funktion des
Parameter&:

€1 &€ /1 1
Enon,(R) = (EGr ™ +47T80R_47580<fA+FB> : (9.1.10)
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Abbildung 9.5:Schematische Darstellung der Potenzialkurven E(R), die zu gebundenen bzw. instabilen
Molekulzustanden fuhren.

Die FunktionE(R) hei3tPotenzialkurveobwohl sie auf3er der potentiellen Energie auch noch die zeit-
lich gemittelte kinetische EnergiéEE®<"™ des Elektrons enthalten. Sie stellt das PotenZialdie
Kernbewegung dar. Besitzt die PotenzialkuB(&) ein Minimum, so haben wir es mit einem zumindest
metastabilen, molekularen Zustand zu tun (siehe Abl. 9&)t dfie Kurve hingegen monoton ab, so
dissoziiert das Moleld, da seine Energidif unendliche Abstnde am geringsten ist.

Da das Potenzialir das Elektron nicht mehr kugelsymmetrisch ist, bleibt sein Drehimmitht mehr
zeitlich konstant. Er g@izediert vielmehr um die Verbindungsachse der Kerne (siehe[Alb. 9.6a). Sein
Betrag fangt im Allgemeinen vom Abstarid der Kerne ab. Dig-Komponentd, des Drehimpulses hat
allerdings einen wohldefinierten Erwartungswert

() = mhm. (9.1.11)

Die Quantenzahin folgt aus der Bsung der Winkelanteil®(¢). Man erlalt

d(p) = €m m=0,+1,+2 ... . (9.1.12)

Die Tatsache, dads wohldefiniert ist, folgt aus der Tatsache, dass der Opefgﬁ@ri—ﬁf—(p nur von @,
nicht aber vorR abhangt.

Der hier diskutierte Fall ist analog zum Wasserstoffatom im Magnetfeld, wo auch wegen der durch das
Magnetfeld vorliegenden Zylindersymmetrie nur hoch dicomponente der Bahndrehimpulses defi-
nierte Werte hat. Ein wesentlicher Unterschied zum Magnetfeld ist allerdings, dass die Energie eines
Molekulzustandes im axialen elektrischen Feld der beiden Kerne nicht von der Richtungides$ion
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Abbildung 9.6:(a) Prazession des Bahndrehimpulses | des Elektrons um seine zeitlich konstante Pro-
jektion I, = Ah. (b) Die Projektionen I, = Ah und s, = msh addieren sich zur Gesamtprojektion j, = th.

abhangt, d.h. die Zuginde mitl, = +mh haben im nichtrotierenden Molékdieselbe Energie. Deshalb
werden die Molekizus&inde durch die Quantenzahk= |m| beschrieben. Das heift, anstelle jon (9]1.11)
missen wir schreiben:

()] = AR 1=01,23,... . (9.1.13)

Elektronen mitA = 0,1,2,3,... werden mit griechischen Buchstabenmnr, 6, ¢, ... bezeichnet.

Die Bewegung des Elektrons um die Kernverbindungsadihise: fiir A > 0 zu einem Magnetfeld iz
Richtung, in dem sich das durch den Elektronenspin bewirkte magnetische Maginstellen kann.
Der Elektronenspis prazediert um dig-Achse und nur seine Projekti@en= mg h hat definierte Werte
(siehe Abb[ 9.6b).

Insgesamt &nnen wir somit festhalten:

Der Zustand eines Elektrons in einem zweiatomigen Molekdl ist durch die beiden Haupt-
quantenzahlen n, und n,, die Bahndrehimpuls-Projektionsquantenzahl A und die Spin-
Projektionsquantenzahl mgs eindeutig bestimmt. Wir charakterisieren den Zustand also
mit den vier Quantenzahlen (ny,ny, A, mg).

Die Wellenfunktionerwnww(r), deren Absolutquadrat di&wumliche Verteilung der Aufenthaltwahr-
scheinlichkeit des Elektrons im Molék angibt, heitMolekiilorbital (siehe Abb]9]7) . Jedes Mo-
lekulorbital kann aufgrund des Pauli-Prinzips mit maximal zwei Elektronenmgit= +1/2 besetzt
werderd

Die LCAO-Naherung

Die Tatsache, dass der elektronische Zustand dgsMiblekuls in adiabatischer &herung exakt
bestimmt werden kann, isiif die Theorie der molekularen Bindung von grol3er Wichtigkeit. Sie
erlaubt es uns, die bei komplexeren Mai&n notwendigerweise zur Anwendung kommenden
Naherungsverfahren, kritisch zu testen.

8In der Literatur wird fir die Spinprojektion &ufig die Bezeichnung verwendet. Diesithrt allerdings zu Verwechslungen
mit dem Zustand4 = 0, der auch mitr bezeichnet wird.
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Abbildung 9.7:Beispiele fir Molekilorbitale des Elektrons. In den blauen Bereichen ist v > 0, in den
roten W < 0. Das gestrichelte Rechteck deutet an, dass die yzEbene die Knotenebene (W = 0) ist. Zur
Charakterisierung des Zustandes (ohne Spin) benétigt man 3 Quantenzahlen. Ublicherweise werden
die beiden Hauptquantenzahlen wie bei den Atomorbitalen mit einer ganzen Zahl (n, > 1) und einem
Buchstaben (s, p,d,...), die Bahndrehimpuls-Projektionsquantenzahl wie oben diskutiert mit einem grie-
chischen Buchstaben (o,x,§,...) beschrieben.

Wir wollen hier eines dieser Verfahreilmer dsikutieren. Dazu betrachten wir zuerst den Grenzfall sehr
grofRer AbsandeR der beiden Kerne. In diesem Fall wird dag{$ystem notgedrungen aus einem Pro-

ton und einem neutralen H-Atom bestehen. Indem wir das Proton an dem H-Atom streuen, kann es bei
endlichen Absinden zur Bildung eines gebundenef-Bustandes kommen. Vor dem Streuprozess ist
das Elektron an einem der beiden Protonen lokalisiert. Dabei wird es sich bei tiefen Temperaturen mit
sehr hoher Wahrscheinlichkeit im Grundzustand mit den Quantenzahkiehundl = 0 befinden. Br
endliche Absinde wird es uniiglich zu bestimmen, welchem Proton das Elektron zuzuordnen ist. Wir
missen deshalb als Ansatizrfdie Wellenfunktion des Moldks eine Linearkombination von Atom-
zustinden viahlen, wobei das Elektron sowohl dem Kern A als auch dem Kern B zugeordnet sein kann.
Das heil3t, wir benutzen al$sungsansatz eine Linearkombinationen atomarer Orbitale, man bezeichnet
diese Methode deshalb dl€AO (linear combination of atomic orbitals)dderung

Die atomare Wellenfunktion desZustandesifr den Fall, dass das Elektron am K&mder am Kern
B gebunden ist, lautet (siehe Kapitél 3):

On(a) = & /% bolr) = ———e /% | (9.1.14)

Da wir beim Molekilzustand nicht mehr unterscheidednken, bei welchem Kern sich das Elektron
aufhalt, setzten wir die Linearkombination
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W(r,R) = caga(ra)+cads(rs) (9.1.15)

an, wobeira =r +R/2 undrg =r —R/2 durchr und den Kernabstan® ausgedickt werden knnen
(vergleiche hierzu Ablp. 9].3). Da die Gesamtwellenfunktiamjéden Kernabstar® normiert sein muss,
mussen wir

/\w\zdv = c,i/y¢A(rA)yZd3r+c§/y¢B(rB)yZd3r+2cAcBRe/¢,§¢Bd3r =1 (9.1.16)

fordern, wobei wir jeweildiber die Koordinaten des Elektrons integriereinssen.

Die atomaren Wellenfunktionefs und ¢g sind bereits normiert, so dass die beiden ersten Integrale
jeweils eins ergeben. Wir erhalten somit

Ca+Ca+2caCBSE = 1, (9.1.17)

wobei das Integral

S = Re/ Pa(ra)gs(rs) dr (9.1.18)

vom raumlichen Uberlapp der beiden Atomwellenfunktionen &blgt. Wir nennen es deshalb
Uberlappintegral Sein Wert ngt vom AbstandR der beiden Kerne ab, d#ber die Elektronenkoor-
dinatenr =ra—R/2 undr =rg+ R/2 integriert wird.

Aus Symmertrieginden gilt/ca|? = |cg|? = |c|2. AuBerdem muss die entstehende Wellenfunktion entwe-
der symmetrisch oder antisymmetrisch beim Vertauschen der beiden Atomorbitale sein,anefabiss
folgt. Damit erhalten wir die normierten (symmetrischen und antisymmetrischen) Motbkale (siehe

Abb.[0:8)

s 1
W Wi B(¢A+¢B) (9.1.19)
a 1

Dabei ist die Normlerungskonstan\{ﬁ: fur jeden Abstan® wegen des variierenddiberlapps im-

mer wieder neu zu berechnen. Im Falle des Mehrelektronenatoms war dies auf Grund der Ortlédgonalit
der Einteilchenfunktionen nichixig. Diese Orthogonatitt gilt hier nicht mehr, da die Funktionen bzgl.
verschiedener Zentren definiert sind.

Wir kdnnen nun den Hamilton-Operatpr (9]1.5) des starren Mddebenutzen und den Erwartungswert
der Energie
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Abbildung 9.8:Symmetrische und anti-symmetrische Wellenfunktion des H3-Molekiilions zusammen-
gesetzt aus Wasserstoff 1s-Orbitalen. Gezeigt ist ein Schnitt durch die zylindersymmetrischen Funktio-
nen WS und W2 (oben) und deren Absolutquadrate |WS|2 und |W2|2 (unten).

(E) = /w*ﬁwdv (9.1.21)

bestimmen. Wir erhalteriif den symmetrischen und den antisymmetrischen Zustand die beiden Ener-
giefunktionen

Haa+H

ES(R) = %&\:B (9.1.22)
Haa— H

EAR) = ?—7&;8' (9.1.23)

mit dem vom Kernabstand abhgigen Integraléh

"Beim Ausrechnen der Integraiber die Elektronenkoordinatenissen die Variabler undrg, die jeweils auf den Kern
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Abbildung 9.9:Energiefunktionen ES(R) und E3(R) fiir symmetrische und antisymmetrische Elektronen-
dichteverteilungen berechnet mit (9.1.26).

Haa = Heg = /¢,§H¢Ad3r - /¢§H¢Bd3r (9.1.24)

Hag = Hpa = /¢,§H¢Bd3r = /¢§H¢Ad3r . (9.1.25)

Die AusdiickeHag in (9.1.25) werden als Austauschterme bezeichnet. Sie unterscheiden sich von den
TermenHaa in (9.1.24) dadurch, dass im Integrglga durch ¢g¢a ersetzt wird. Die Austauschterme

sind rein quantenmechanischer Natur und besitzeggdianicht als Ladungsdichte interpretiert werden
kann, im Gegensatz zu den mitga verbundenen Coulomb-Termen kein klassisches Analﬁgon.

Auf ein explizites Ausrechnen der Terri,, Hag und Sag wollen wir hier verzichten und nur das Er-
gebnis tir die resultierenden Energiefunktionen angeben (eine Herleitung wird in Aphang F angegeben):

1 (1+p)e 2 £(1-5p2)e®
p o 1x(l+p+ip2er

ES? = Ei+H (9.1.26)

angeben. Hierbei isp = R/ag und E;s = —13.6 eV die Bindungsenergie des-Zustandes von Was-
serstoffatom. Die dabei géllte neue Energieeinhéit = 2E;5 = —27.211 eV bezeichnet man adsn
Hartree
A bzw. B bezogen sind, auf einen gemeinsamen Ursprung transformiert werdend®iad von Integralen der Form
—Ta/38 g—TB/a8
I(R) :/&d%
FaAre

wird am besten in konfokalen elliptischen Koordinaten vollzogen.

8Wir kénnen dies auch so formulieren. Der Ausdrygoa ist kein Quadrat einer Wahrscheinlichkeitsamplitude und so-
mit nicht als Wahrscheinlichkeitsdichte interpretierbar. Es handelt sich, um einen Begriff aus der Optik zu benutzen, um die
Interferenz von Wahrscheinlichkeitsamplituden. Die chemische Bindung ist eine Folge dieser Interferenz.
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feldfreier Raum

B
<0

attraktive WW
Fernfeld ~ 1/R

negative Ladungswolke um A

A B
0 = > O
abstoRRende WW

Fernfeld ~ 1/R

Abbildung 9.10Die Coulomb-Wechselwirkung im HJ -Molekilion kann in zwei Anteile unterteilt werden.
Der Kern B erfahrt eine anziehende Wechselwirkung im Feld, das durch die negative Ladungswolke
des Elektrons um den Kern A erzeugt wird (oben). Das Fernfeld (au3erhalb der kugelsymmetrischen
Ladungsverteilung) ist vom Feld einer negativen Elementarladung im Zentrum der Kugel nicht zu unter-
scheiden. Es kompensiert daher fur groBe R exakt die abstoRende Wechselwirkung der beiden Kerne
(unten). Da die negative Ladungswolke kugelsymmetrisch ist, kbnnen wir sie in Kugelschalen zerlegen.
Dringt der Kern B in die Ladungswolke ein, so bleibt nur das attraktive Feld von Schalen, die inner-
halb der Position des Kerns B liegen. Die aufReren, bereits durchdrungenen Schalen stellen feldfreie
Faradaysche Kafige dar. Die Anziehung des Protons durch die negative Ladungsverteilung wird daher
geschwacht. Der Nettoeffekt der beiden dargestellten Coulomb-Wechselwirkungen ist somit fir kleine R
immer abstoRend. Er kann daher nicht zur Bindung fiihren.

Die mit den berechneten Termen erhaltenen Energiefunktionen sind in Abb. 9.9 gezeigt. Man sieht,
dassE3(R) ein Minimum besitzt, vshrendE?(R) monoton mit zunehmendeRabfallt. Fir ES(R) — Ejs
erhalten wir eine Kurve, die ein Minimum bBj = 2.49- ag ~ 1.32A aufweist. Die zugetrige Energie

De = ES(Ry) — Eis = —1.77 eV ist negativ. Wir bezeichndd alsDissoziationsenergjela diese Energie
notwendig ist, um das Molék wieder in ein Proton und ein Wasserstoffatom zu trennen. Befindet sich
das elektronische System M#P-Zustand, so kommt es also zur Energiabsenkung bzgl. des dissoziierten
Systems, dessen elektronische Energie glEighist. Die physikalische Folge ist ein stabiles Malikk

WS wird deshalb albindendes MoldKorbital (MO) bezeichnetE?(R) — Ejs ist eine positive, iir R —

0 monoton ansteigende Funktion. Sighft somit nicht zu einem Bindungszustatif wird als anti-
bindendes MoldKorbital bezeichnet.

Insgesamt &nnen wir also Folgendes festhalten:

Das Molekilorbital W= ergibt einen bindenden Zustand, wahrend das antisymmetrische
Molekulorbital W2 einen abstoRenden, antibindenden Zustand ergibt.

Zur Bindung im Zustan®® tragen zwei Effekte bei:

e Da die reine Coulomb-Wechselwirkung nicht zu einer anziehenden Wechselwirliarenfkann
(siehe Abb[9.10), kann eine Absenkung der Energie des Systems untBghaibr mit Hilfe
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der Austauschterme stattfinden. Die chemische Bindung ist damit ein rein quantenmechanisches
Phanomen und klassisch nicht zu verstehen. Qualitdtiviien wir die Energieabsenkung wie folgt
verstehen: Dem Elektron wird im Zustadéf mehr Raum gegeben als im Atomorbital bzw.

¢s. Dadurch wird seine Ortsunsitie gbl3er und somit seine Impulsungefe kleiner, wodurch
wiederum die kinetische Energdigi, = p?/2m abgesenkt wird.

e Die mit dem bindenden und antibindenden Malkkbitalen verbundenen Ladungsverteilungen
(siehe Abb[9.B) zeigeriif die symmetrische, bindende Kombination einedéth Aufenthalts-
wahrscheinlichkeit des Elektrons zwischen den beiden Kernen. Dies Zur Abschirmung der
abstolRenden Kern-Kern-Wechselwirkung. Im Falle des antisymmetrischen Orbitals ist die Aufent-
haltswahrscheinlichkeit des Elektrons im Mittelpunkt der Verbindungslinie der Protonen hingegen
gleich Null.
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9.2 Das Vielelektronen-Molekil — H>-Molekl

Wir wollen nun am Beispiel des HMolekills darlegen, was zu beachten ist, wenn wir vo-H
Molekilion mit nur einem Elektron zu komplexeren Moid&n mit mehreren Elektroneibergehen.
Wir wollen hier auch wiederum nur den einfachsten Falinfich das H-Molekil betrachten. Da das
H»>-Molekil wie das He-Atom zwei Elektronen besitztiigsen wir die Wechselwirkung zwischen den
beiden Elektronen bécksichtigen. Diesifhrt — auch bei festgehaltenen Kernen — dazu, dass wir die
Schidinger-Gleichung nicht mehr wie beimjHMolekilion separierendnnen. Es gibt also keine ex-
akte Losung @ir das Problem mehr und wirimesen auf l[dherungsverfahren zickgreifen.

Wir wollen hier kurz auf die beiden wichtigsteréNerungsverfahren, dMoleklilorbitalnaherungund
die Heitler-London Valenzbindungsmethaslagehen.

9.2.1 Die Molekilorbitaln &herung

Der Grundzustand des;HMolekils geht fir R — o in zwei H-Atome im k-Zustanduber. Deshalb
wahlen wir als Molekilorbital genauso wie beim HMolekulion die symmetrische normierte Linear-
kombination

s 1

aus den WasserstoftWellenfunktionenpa und ¢g.

Fir den Fall, dass beide Elektronen im Grundzustand deMélekils sind, setzen wirlfr unsere
Zweielektronen-Wellenfunktion das Produkt

W(ry,ra) = Wry)-Wi(rz) (9.2.2)

der beiden Mole#lorbitale [9.2.]1) an. Wir sprechen deshalb von Bedekiilorbitalnaherung Dieser
Ansatz bedeutet, dass wir den Einfluss der Wechselwirkung zwischen den beiden Elektronen auf die
raumliche Verteilung der MoléKorbitale vernactiissigen (vergleiche hierzu Zentralfeiderung in Ab-

schnit{ 7.1.1).

Wir sehen ferner, dass unser Ansatz (9.2.2) symmetrisdingtiel einer Vertauschung der beiden Elek-
tronen ist. Da wir es aber mit Fermionen zu tun habén,die das Pauli-Prinzip gilt, muss die Ge-
samtwellenfunktion antisymmetrisch sein. Digmken wir dadurch erreichen, indem wir den Ortsanteil
mit einem antisymmetrischen Spin-Anteil multiplizieren und somit die antisymmetrische Gesamtwellen-
funktion

W(rira,s.s) = W) W(ra)- [0t (r)o (r2) — ot (r2)o (r1)] (9.2.3)

erhalten. Hierbei bedeutet™ (r1), dass der Spin des Elektrons am Kern 1 nach oben zeigt. Wir sehen,
dass die beiden Elektronen antiparallelen Spin haben und somit einen Spin-Singulett-Zustand bilden.
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Aus (9.2.2) erhalten wir unter Benutzung vén (9/2.1):

Wo(ry,r2) [#a(r1) + ¢8(r1)] - [$a(r2) + ¢B(r2)] - (9.2.4)

2-+2Sap

Ferner lbnnen wir die anti-symmetrische Wellenfunktipn (9]2.3) in Form einer Slater-Determinante

W
W(ry,r,s,%) = (9.2.5)

darstellen.

Die Gesamtenergie der Elektronen im starrepNtblekil erhalten wir mit dem Hamilton-Operator (sie-
he hierzu Abb 9.11)

= h? e 1 1 1 1 1 1
_ P iy < _______ ++) , 9.2.6
2me( 1+ ) Ameg \ ra, fe, Ta, B, f12 R ( )
Hierbei gibt der Anteil
. h? e 1 1 1
H = -4ty & (222 9.2.7
' 2me * 4meg ( 'a TIp - R) ( )

die Energie des k+Molekiilions an, bei dem nur das Elektrovorhanden ist. Den Ausdruck (9.2.6)
konnen wir damit aufspalten in

A~

PN e? 1 1
H = Hi+H+— |——= . 2.
1 2 4reg <r12 R) (9.2.8)

Der dritte Term beschreibt die AbstoRung der beiden Elekt@)mnl die KernabstoRune?/4meoR
muss hier wieder einmal abgezogen werden, da sie bereits sowghleilis auchﬁz, also zweimal,
beriicksichtigt wurde. Die beiden ersten Terme.ZI%),und H., beschreiben dasHMolekilion
und wurden bereits im vorangegangenen Abschnitt behandelt. Insgesamt erhalten wir die Efi®rgie
des H-Grundzustands also in dieseéherung als die doppelte Energie des-Molekilions plus der
Elektronenabstoung minus der KernabstoR3ung.

Berechnen wir die Energiekurnvgé(R) des H-Gurndzustands mit dem Hamilton-Opera.2.6), o)
erhalten wir eine Kurve diellf R = Ry ein Minimum besitzt. Die Rechnung zeigt, dass in dé&hN
von R = Ry sich die beiden Anteile des dritten Terms|in (9]2.8) praktisch aufheben, so dasgrsio f
Bindungsenergie desHMolekills in dieser einfachen &herung etwa der doppelte Wert der Bindungs-
energieEg des I—Q—MolekUIions ergibt. Das heil3t, wir erhaltéty = —2-1.77= —3.54 eV, was mit dem

experimentellen WeiEg™® = —4.747 eV nicht guiibereinstimmt,

9Man beachte, dass die ElektronenabstoRung zwar im Hamilton-Operatmkbiehtigt wird, nicht aber in dem Mo-
lekullorbitalansatZ (9.2] 1)i die Wellenfunktionen.
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Abbildung 9.11Zur Definition der GroRRen beim Hx-Molekil.

9.2.2 Die Heitler-London N&herung

Wir wollen nun eine andere Betrachtungsweise diskutieramlich dieValenzbindungsiherung die
aufWalther Heitler (1904-1981) undFritz London (1900-1954) zuickgeht. In dieser Bherung gehen
wir ebenfalls vom Moleklorbitalmodell aus. Allerdings setzen wir die Gesamtwellenfunktion hier nicht
als Produkt von zwei MoleKorbitalen (wie bei der Molallorbitalraherung), sondern als Produkt von
zwei Atomorbitalen an. Im tiefsten Molélorbital konnen zwei Elektronen mit entgegengesetztem Spin
untergebracht werden. Die dazu@eilge Wellenfunktion

W1 = c1¢a(r1)-¢s(r2) (9.2.9)

gibt die Wahrscheinlichkeit daf an, dass das Elektron 1 am Ke#rist, also durch die atomare Wel-
lenfunktion g5 beschrieben werden kann, und das Elektron 2 gleichzeitig am Bernfinden ist und
deshalb durclpg beschrieben wird.

Da die beiden Elektronen nicht unterscheidbar sind, muss auch die Wellenfunktion

W, = c20a(r2)-¢s(ra) (9.2.10)

eine nmogliche Wellenfunktion mit gleicher Ladungsverteilung sein. Nach dem Pauli-Prinzip muss der
raumliche Anteil der Wellenfunktion symmetrisch oder antisymmetrischiidjezh der Vertauschung der
beiden Elektronen sein, um so mit der entsprechenden Spinfunktion eine antisymmetrische Gesamtwel-
lenfunktion zu ergeben. Mit = ¢; = £, kdnnen wir schreiben:

WS = Wi+ Wy = ¢ [ga(r1) ¢a(r2) =¢alr2) ¢s(r1)] - (9.2.11)

Da die atomaren Wellenfunktionei, und ¢g bereits normiert sind, erhalten wir nach einer zur Herlei-

tung von [(9.1.19) und (9.1.20) analogen Rechnung den Koeffizientett/,/2(1+ Sg), so dass wir
fur die Heitler-London Wellenfunktion
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Fritz London (1900 - 1954):

Fritz London wurde am 07. Mrz 1900 in Breslau geboren. Er entwickelte
zusammen mit Walther Heitler die erste quantenmechanische Behandlung des
Wasserstoffmolelkis (1927).

London studierte an den Univei&ien Bonn, Frankfurt, &tingen, Minchen

(wo er 1921 seine Doktorarbeit abschloss) und Paris. Er war anschlielend
Rockefeller Research Fellow inifich und Rom und Dozent an der Univer-
sitat Berlin. Von 1933 bis 1936 war er Research Fellow an der University of
Oxford, von wo er anschlieBend an die Univeisiton Paris wechselte.

Im Jahr 1939 emigrierte er in die USA und wurde dort Profesgorrheo-
retische Chemie an der Duke University, Durham, N.C. Von 1953 an war er
dort James B. Duke ProfessairfChemische Physik. Er wurde 1945 ameri-
kanischer Staatsibger. Seine Publikationen schlie3en zwdicBer iber Su-
praflissigkeiten ein (1950, 1954).

London’s Theorie der chemischen Bindung von homopolaren Mibdekmar-
kiert den Anfang der modernen quantenmechanischen Behandlung des W3
stoffmolekiles und wird als eine der wichtigsten Weiterentwicklungen in de
modernen Chemie betrachtet. Mit seinem Bruder Heinz London entwickelte er
1935 die plinomenologische Theorie der Supraleitung. Er stellte durch seine Arbeiten insgesamt diémBiessy f
Verstindnis der molekularen Efte zur Verfigung und trug wesentlich zur &lung des Zusammenhangs zwischen
reinen Quanteng@momenen und den experimentellen Beobachtungen in der Chemie bei.

Fritz Londonn starb am 30. &z 1954 in Durham, N.C., USA.

Wt = L [oa(ra)-a(r2) £ 0a(r2) - Gulr o) 9.2.12)
21+ %)

erhalten.

Der Unterschied zur Molekorbitalraherung besteht darin, dass dort ein Mdlekbitalansatz iir ein
Elektron gemacht wurde, das sich sowohbpnals auch ingg aufhalten kann und deshalb durch eine
die Linearkombination[(9.1.19) beschrieben wirdir Bie Besetzung mit zwei Elektronen wird dann
der Produktansatz (9.2.2) verwendet. Bei der Heitler-Londahdwung werden dagegen gleich beide
Elektronen betrachtet, so dads ¥, der Produktansatz der atomaren Orbitale notwendig ist, deren
Linearkombination dann durch das Pauli-Prinzip erzwungen wird.

Zur Berechnung der Bindungsenergie ordnen wir den Hamilton-Opefrator] (9.2.6) um:

N R2 e R? e e 1 1 1 1
H = (—5=0f——— |+ —5-05- — —+————=
2me Arcegr p, 2me Areglp, Areg \ra, Ie; riz R

— FatFs—Fas . 9.2.13)

Wir schreiben hier alsbl als Summe der beiden Anteile neutraler H-Atome minus dem Aﬁt@'l Die

beiden ersten Term ergebn somit die Energie der getrennten H-Atome, der letzte Term die Bindungsener-
gie des H-Molekils. Nur wenn dieser Term einen Beitrag < 0 zur Gesamtenergie ergibt, entsteht ein
bindender Zustand.

Die Berechnung des Integrals

E(R) = /wS*ﬁdev (9.2.14)
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mit der symmetrischen Wellenfunktion (9.2/12) der Heitler-Londdkhé&tung ergibt eine Bindungs-
energieEg = —3.14 eV, was ebenfalls nicht gut mit dem experimentellen V\E\é”[p = —4.747eV
Ubereinstimmt.

9.2.3 Vergleich der Naherungen

Multiplizieren wir die Klammern in[(9.2]4) aus, so erhalten viir flie Molekilorbitalréherung (MO)

WSMO(r,ra) = c[Pa(ra)galr2) + de(r1)de(r2) + da(r1)de(r2) + ga(r2)da(ra)]

= i%nisch"‘ l'I',Eovalent (9.2.15)

mit
Wonisch(F1:72) O [@a(r1)9a(r2) + ¢8(r1)¢s(r2)] (9.2.16)
qJﬁovalenl(rh rz) O [¢a(r1)es(r2) +éa(r2)¢s(ri)] (9.2.17)

Vergleichen wir dies mit dem Heitler-London Ansatz, so erkennt man, dass im Heitler-London Ansatz die
beiden ersten Terme fehlen. Sie beschreiben gerade die Situation, bei der beide Elektronen entweder am
Kern A oder am KerrB sind und somit ein H-H™-lonenmolekil vorliegt. Die Wellenfunktiort ..,
beschreibt deshalb ein System, bei dem beide Elektronen einem Proton zugeordnéit §trd.cb-ergibt
sich eine Separation in ein Proton und ein-kbn. Wir bezeichnen Bindungen, die aufgrund derartiger

Orbitale zustande kommen, atsisch

Fur das H-Molekill ist der ionischen Zustand wesentlich unwahrscheinlicher als der kovalente Zustand
rovalent Die WellenfunktionW? .. De€SChreibt ein System, bei dem jedem Proton ein Elektron zu-

geordnet ist, wobei allerdings auch eine Mischung der beiden Elektronenwellenfunktionen aiiftritt. F

R — oo separiert dieses System in zwei neutrale H-Atome, die sich in ihrem jeweilggénuhdzustand

befinden. Wir bezeichnen Bindungen, die auf Grund derartiger Orbitale zustande komnkenaidst

Wir sehen also, dass in der Heitler-Londoah¢rung nur der kovalente Anteil Bmksichtigung findet,

wahrend in der MO-dherung der ionische und der kovalente Anteil mit gleichem Gewicht eingehen.

Vergleichen wir also die beidenatierungen so sehen wir, dass die M@hErung den ionischen An-
teil Uberbewertet, @hrend die Heitler-London &herung diesen unterbewertet. Ein Verbesserung der
Naherungsmethoderbknen wir deshalb dadurch erreichen, indem wir den Ansatz

LPSMO - (1_ l) Lpﬁ)nisch"" (1+}L) qJﬁovalent 0 < A < 1 (9-2-18)

machen, der es gestattet, das \&iris von ionischem und kovalentem Bindungsanteil durch einen Pa-
rameterA zu regeln. lEr A = 0 sind der ionische und kovalente Bindungsanteil gleich gewichtet. Ver-
groRern wir A, so reduzieren wir das Gewicht des ionischen Anteils und gelangen dadurch zu einer
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Abbildung 9.12:Energiekurve E(R) und Elektronendichten des Wasserstoffmolekiils fir verschiedene
Absténde R der Kerne berechnet mit dem LCAO-Programmpaket “Gauss”.

realistischeren Situation. In der Tétsbt sich dadurch eine besseéheereinstimmung mit dem Expe-
riment erzielen. Optimieren wir den Parame#giR) durch eine Variationsrechnung, so erhalten wir

Eg = —4.0eV beiRy = 0.75A bei % = 0.2. Der ionische Anteil variiert stark mR. Fir R — o

geht er gegen Null. Die Potenzialkurve sowie elektronische Ladungsverteilungen im Grundzustand bei
verschiedenen Protonenaistien sind in Abl. 9.12 gezeigt.

Eine weitere Verbesserungiknen wir dadurch erreichen, dass wir einégtiche Verzerrung der Ato-
morbitale bei der Anaherung der beiden Wasserstoffatomeibksichtigen. Dies &nnen wir dadurch
erreichen, indem wirifr das Molekilorbital die Linearkombination

N

W Z‘Wi (9.2.19)

ausN atomaren Orbitalen ansetzen. In der Summe werden alle Orbitaleksérhtigt, die das verformte
1s-Orbital bei der An&herung mglichst gut wiedergeben. Als Molélorbital fur beide Elektronen kann
dann entweder in der Molékorbitalraherung das Produkt

LP(rl,rz) = ‘P(rl)-LIJ(rz) (9.2.20)

oder in der Heitler-London &herung den Ansatz
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W(ra,rz) = Zci ¢i(re)- ou(r2) (9.2.21)

|
)

benutzt werden. In beiderafien werden die Koeffizienten so optimiert, dass die Gesamteng(&e
minimal wird. Sehr gute Rechnungen mit bis zu 50 FunktiopeergeberEg = —4.7467 eV, was mit
dem experimentellen WeEg® = —4.747 eV sehr guiibereinstimmt.
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9.3 Elektronische Zustinde zweiatomiger MoleKile

Wir haben bis jetzt anhand desj FMolekillions den energetisch tiefsten Zustand — den Grundzustand

— eines Molekl diskutiert, wobei wir angenommen haben, dass sich die Kerne nicht bewegen, sondern
bei einem beliebigen Kernabstand festgehalten werden. Die ErgfBjegab dann die Summe aus der
potentiellen Energie des Systems Kerne plus Elektron und der zeitlich gemittelten kinetischen Energie
des Elektrons an. Wir haben die FunktiB(R) als Potenzialkurvébezeichnet. Dieses Konzepbhnen

wir auch auf goRere als zweiatomige Moléle mit mehr als zwei Elektronen ausdehnen. Selbst wenn
sich die Kerne bewegen, ist ihnre Geschwindigkeit wegen ihrer groRen Masse so klein gegen die Ge-
schwindigkeit der Elektronen, so dass sich die Elektronendichteverteilung und die Elektronenenergie
gquasi instantan auf den jeweiligen Kernabstand einstellen kann. &indn dann auch bei sich be-
wegenden Kernen die Potenzialkug¢R) angeben. Diese zuerst véhax Born und Julius Robert
Oppenheimerbenutzte Nherung wird in Abschnift 9|5aher erhutert.

Durch die Kombination atomarer Wellenfunktionen, die angeregte Atorazdst beschreibenadst
sich eine grol3e Mannigfaltigkeit von elektronisch angeregten Nid¢ektinden darstellen. Alle Mo-
lektilzustinde werden durch ihre Gesamtwellenfunkt#r ) charakterisiert, wobaei hier fur alle Elek-
tronen und Kernkoordinaten steht. Diese Wellenfunktionen wekdteekillorbitale genannt.

Julius Robert Oppenheimer (1904 - 1967):

Julius Robert Oppenheimerwurde am 22. April 1904 in New York geboren.

Er absolvierte ein Physik- und Chemiestudium an der Harvard University
in Cambridge und an der Univeraitin Gottingen. Bereits in jungen Jahren
(mit 25) wurde Oppenheimer 1929 Professor an der University of California.
Dariiber hinaus lehrte er in den Jahren von 1929 bis 1945 Physik am Califor-
nia Institute of Technology in Pasadena. Oppenheimer arbeitete auf dem Ge-
biet der Atomphysik und der Quantentheorie. Er machte sich einen Namen
als ghnzender Physiker auf den Gebieten der kosmischen Strahlen, Positro-
nen und Neutronensternen. In der Zeit von 1943 bis 1945 war er Direktor der
Forschungslaboratorien in Los Alamos in New Mexico und leitete das amerika-
nischen Atomenergieprojekt, das Manhattan Project. In dieser Zeit wurde unter
seiner Verantwortung die Atombombe entwickelt. v
In den Jahren von 1947 bis 1966 leitete Oppenheimer das Institute for Ad ;
ced Studies in Princeton in New Jersey. Von 1947 bis 1956 saf? erasisl&mt
dem General Advisory Committee der Atomic Energy Commission (AEC),
amerikanischen Atomenergieligtle, vor. Danach hatte er eine Beraitigkeit
auf diesem Gebiet inne. 1954 erfolgte die Entlassung aus dem Amt. Der P
siker wartiber die damals unvorstellbaren Vérstungen der Atombomben so
erschrocken, so dass er sich weigerte die Wasserstoffoombe zu entwickeln. Zudem sprachffemglici fur ei-
ne Rustungskontrolle aus. Daraufhin wurde Oppenheimeraahttigt, den Kommunisten anzuggbn. Er musste
etliche Vertdre vor dem McCarthy-Ausschusber sich ergehen lassen. Dort kamen seiiladren Verbindunger
zu politisch linksgerichteten Kreisen zur Sprache. Seine konsequente Verweigerungsliddttegdm Ausschluss
Oppenheimers an weiteren Projekten der Geheimhaltungsstufe. Im Jahr 1963 erfuhr er eine Rehabilitation durch
Prasident John F. Kennedy. Im gleichen Jahr wurde er mit dem Enrico-Fermi-Preispdbst Rreis der Atomenet
giebefdrde, ausgezeichnet. In seinem letzten Lebensabschnitt befasste sich Robert Oppenheimer mit der Beziehung
zwischen Wissenschaft und Gesellschaft. Zu seineafféatlichen Ahlen unter anderem “Science and the Common
Understanding” (1954, zu deutsch: “Wissenschaft und allgemeines Denken”) und das posthum herausgegebene Werk
“Lectures on Electrodynamics” (1970).

Julius Robert Oppenheimer starb am 18. Februar 1967 in Princeton, New Jersey.
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9.3.1 Symmetrieeigenschaften

Ein wesentlicher Aspekt bei der Klassifizierung der Mdliekbitale stellen deren Symmetrieeigenschaf-
ten dar. Wir haben bei der Diskussion desMblekills bereits gesehen, dass es jeweils ein symmetrisches
und ein antisymmetrisches Mollorbital gibt. Wir nennen einen Moléikzustandyeradebzw. ungera-

de je nachdem wie sich seine Wellenfunktion bei Spiegelung der Koordinaten am Urspruali:verh

W) = +WI9(—r) gerader Zustand (9.3.1)
W) = —W(-r) ungerader Zustand (9.3.2)

Es ist wichtig festzuhalten, dass solchastinde gerader und ungerader Symmetrie nur bei Milkerk

mit gleichen Kernen (homonukleare Madléd) auftreten knnen.Da fur das B Molekil der Ursprung
gerade in den Schwerpunkt gelegt wurde, der in der Mitte zwischen den beiden Kernen liegt, entspricht
ein gerader Zustand hier einem symmetrischen, ein ungerader einem antisymmetrischen Zustand.

Als weitere Symmetrieoperation kommt die Spiegelung an einer Ebene durch die Kernverbindungsachse
(z-Achse) in Frage. Wir unterscheiden hier

Yr(xy,2) = +WH(—xYy,2) positiver Zustand (9.3.3)
Y (xy,2) = —W (—xY,2) negativer Zustand (9.3.4)

Die +-Symmetrie tritt sowohl bei homonuklearen als auch bei heteronuklearen Wete&uf.

Da die Gesamtwellenfunktion Elektronen beschreibt, muss diese wegen des Pauli-Prinzips immer anti-
symmetrisch gegen Vertauschung zweier Elektronen sein. Dies ist keine geometrische Symmetrie son-
dern eindPermutationssymmetrigVird die Gesamtwellenfunktion durch ein Produkt aus Orts- und Spin-
funktion ausgedickt, so muss der Ortsanteil symmetrisch gegen Elektronenvertauschung sein, wenn der
Spinanteil antisymmetrisch ist, und umgekehrt.

9.3.2 Elektronenkonfiguration und spektroskopische Symbole

Die Zustinde in Mehrelektronenatomen haben wir durch ihre Elektronenkonfiguration und die spektro-
skopischen Symbole charakterisiert (vergleiche hierzu Kggitel 7). Zum Beispiel haben wir den Grund-
zustand des Natriumatoms durch die Elektronenkonfiguraté2s22p®3s! (oder kurz mit{Ne|3st) be-
schrieben. Die spektroskopische NotatfShlL; lautete fir das NatriumatorﬁSl/z, wobei wir den Ge-
samtdrehimpul& immer mit den groRen Buchstab8P D, F,... furL=0,1,2,3... bezeichnet haben.

Elektronenkonfiguration

Um die Zuséinde von Moleklen mit mehreren Elektronen zu charakterisieren, geherdwitich vor.

Wir diskutieren zuerst die Elektronenkonfiguration. Hierzu ordnen wir die berechneteniMulekale

nach steigender Energie und besetzen sie unter Beachtung des Pauli-Prinzips nach aufsteigender Ener-
gie. Zur Charakterisierung der Elektronenkonfiguration des Mikeistandes benutzen wir folgende
Quantenzahlen/Nomenklatur:
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Abbildung 9.13:Grundzustandskonfiguration 325 und angeregter Zustand 1Aq des Bormolekiils B;.

¢ die Hauptquantenzah| die die Energid,(R) im n-ten Zustand angibt.

e den elektronischen Bahndrehimpulsder Atomorbitale charakterisiert durch die Buchstaben

s p,d,f,...

e die Projektion des elektronischen Bahndrehimpuldgs= Ah charakterisiert durch die
Bahndrehimpuls-ProjektionsquantenzahlZur Bezeichnung voih = 0,1,2,3,... werden grie-

chische Buchstabem, 7, 6, ¢, . .. verwendet.

Einen Elektronenzustand mit= 3, | = 1 undA = 0 bezeichnen wir also miti®. Die energetische

Reihenfolge der Orbitale ist:

1sc,2s0,2po, 2pr, 3so,3po, 3px,3do, 3dx, ...

wobei fur homonukleare Moldle jedes Orbital mit gerader und ungerader Symmetrie vorkommen kann.
Die Zahl der Elektronen in einem Orbital (1 oder 2) schreibt man als rechten oberen Exponenten an.

Als Beispiel betrachten wir das 4-Molekill bestehend aus 2 Li-Atomen ing-&rundzustand mit insge-

samt 6 Elektronen:

Molekulorbitalkonfiguration:  Li(1sog)?(1s0y)?(2s09)? .

Dies schreibt man meist abgatkt als

Molekilorbitalkonfiguration:  Li(KK(2s0g)?)
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wobeiKK die zwei Elektronenpaare in d€rSchale bezeichnet, die nicht zur Bindung beitragen.

Als weiteres Beispiel ist in Ablh. 9.13 die Grundzustandskonfiguration des Bor-Melekit insgesamt
10 Elektronen gezeigt. Die Konfiguration lautet:

B2(KK (2s04)2(2s0,)?(2pmy)?)

Spektroskopische Notation

Um den Zustand eines Molals weiter zu charakterisieren,issen wir uns, wie wir es bei den Mehr-
elektronenatome auch getan haben, mit der Kopplung der Drehimpulsefiigatin Gehen wir davon
aus, dass die Bahndrehimpulseu einem Gesamtbahndrehimpuls= ¥ |; und alle Spins zu einem
Gesamtspirs = 5 s koppeln, so knnen wir den Moleklzustand im Falle eindrS-Kopplung charakte-
risieren durch

e den elektronischen Gesamtbahndrehdrehimpuls 5 1. Hier ist allerdings nur die Projek-
tion des elektronischen Gesamtbahndrehimpulses: Ah = hy A;, charakterisiert durch die
Gesamtbahndrehimpuls-Projektionsquanten2akibn Bedeutung. In Analogie zu den Mehrelek-
tronenatomen (hier wurdg P,D, F, ... verwendetifirL =0,1,2,3,...) werden bei den Moleken
in der spektroskopischen NotatidirfA =0, 1,2,3,... grol3e griechische BuchstabEr1,A, @, ...
benutzt.

o den Gesamtelektronensgi= 5 s und seine Projektio, = Msh = hy mg auf die MoleKilachse
charakterisiert durch die Spinprojektionsquanteniédl

e die Symmetrieeigenschaften (gerade/ungerade, positiv/negativ) des Zustands.

Eigentlich missten wir, wie bei den Mehrelektronenatome auch, den elektronischen Gesamtdrehimpuls
J des Molekils, der sich aus der Kopplung von der Bahndrehimpulse und der Spins ergibt, zur Klassi-
fizierung angeben. Wir wollen allerdings hier nicht auf die Kopplungsregelnie Bahndrehimpulse

und die Spins eingehen, da dies bereits bei einem zweiatomigen Mskthk kompliziert werden kann.

Aus der Kopplung der Bahndrehimpulse und der Spins erhalten wir auerdem nur den elektronischen
Gesamtdrehimpuls, nicht aber den Gesamtdrehimpuls des WMsldba das Mole#dl ja auch noch als
Ganzes rotieren kann, erhalten wir aus dieser Rotation einen Beitrag zum Gesamtdrehimpuls. Somit ist
im Allgemeinen der elektronische Gesamtdrehimpuls eines Mitdekeine gute Quantenzahl und wird
deshalb bei der spektroskopischen Notation weggelassen.

Fur die spektroskopische Notation verwenden wir folgende Nomenklatur:

NG (9.3.5)

Die Multiplizitat 25+ 1 des Zustands schreiben wir als linken oberen Exponenten und die
Gesamtbahndrehimpuls-ProjektionsquantenzZalgieben wir als grof3en griechischen Buchstaben an.
Die Symmetrieeigenschaften werden als rechte, untere und obere Indizes angegeben.

Als Beispiel wollen wir die Grundzustandskonfiguration des Bor-Moleknit der Elektronenkonfigu-
ration B(KK (2s0q)?(2s0y)?(2pmy)?) betrachten. Aus dieser Konfiguratiodrknen die Zustnde
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35— 1 15+
24, Ag und “Z4

entstehen, wobéEa der tiefste Zustand ist (vergleiche Hundsche Regel in Abstt 7.4) und die beiden
anderen Zuginde angeregte Zigstde darstellen.

Als weiteres Beispiel sei hier der Grundzustand des Wasserstoffatoms angegeben. Aus der Elektronen-
konfiguration H(1soy)? ergibt sich der bindende Zustand

st

Der antibindende Zustand ist el Zustand. Er ist ein Spin-Triplett-Zustan8 £ 1), da fir die anti-
symmetrische Ortsfunktion eine symmetrische Spinfunktiordbignwird, um insgesamt eine antisym-
metrische Wellenfunktion zu erhalten.

9.3.3 Valenzelektronen

Bei der Bildung von Moleklen aus Atomen mit vielen Elektronen spielen die Elektronen der abge-
schlossenen Elektronenschalen eine untergeordnete Rolle. Sie bleiben auch bei datihlel um

den Kern des jeweiligen Atoms konzentriert. Die Malékldung wird im Wesentlichen von den Elek-
tronen derliReren, nicht voll besetzten Elektroneschale bewirkt. Diese Elektronen nenn¥éalevie-
elektronen

9.3.4 \Vertiefungsthema:
Excimere

Edelgase &nnen in ihren Grundzushden, die abgeschlossenen Elektronenschalen entsprechen, keine
stabilen Molekile bilden. Dies liegt daran, dass der Energieaufwanidrdain Elektron aus einem Atom-

orbital der geschlossenen Schale eines Atoms in ein beiden Atomen gemeinsameldviatek zu

bringen, gbRer ist als der Energiegewinn durch Erniedrigung der kinetischen Energie imiNuwieikal.

Wird ein Edelgasatom dagegen in einen angeregten Zustand gebracht, so kann es durchaus mit anderen
Atomen eine Moleklbindung eingehen.

Zweiatomige Molekile, die nur in elektronisch angeregten Zusten eine Potenzialkurve mit einem
Minimum, also einen gebundenen Zustand besitzen, im Grundzustand dagegen ein rein repulsives Po-
tenzial zeigen, werdeBxcimere(engl.: excited dimers) genannt (siehe Abb. 9.14). Typische Beispiele
sind die angeregten Edelagsexcimerg Hied Ar;, aber auch Kombinationen von Edelgasatomen mit
anderen Atomen, die eine nicht abgeschlossene Elektronenschale haben. Wichtige Beispiekrderf

die Edelgas-Halogen-Verbindungen AriKrF* oder XeCt. Letztere sind ideale Kandidateiarfdurch-
stimmbare Laser, weil beitdbergang vom gebundenen, angeregten Zustand in den repulsiven Grund-
zustand das untere Niveau durch Dissoziation automatisch amdligt entélkert wird. Deshalb kann

eine fur den Laserprozess notwendige Besetzungsinversion (vergleiche hierzu Physik 1) leicht erreicht
werden.
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\ \ Elbot (R) __—
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Abbildung 9.14:Potenzialschema fiir ein Excimer. Beim Ubergang aus dem angeregten in den Grund-
zustand erhalt man ein kontinuierliches Emissionsspektrum. Der Grundzustand dissoziiert aufgrund der

repulsiven Potenzials.
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9.4 Die Molekilbindung

Wir konnen auf der Basis der bis jetzt ghften Diskussion einige wichtige Aussagen imgich ver-
schiedener Bindungstypen in Mol@kn zusammenfass%.

Die kovalente Bindung

Die kovalenteoderhonbopolare Bindungerfolgt durch den Austausch gemeinsamer Elektronen zwi-
schen zwei Atomen und die dadurch erfolgte Umordnung der Dichteverteilung der Elektronen, die zu
einer Erfohung der Dichte der Elektronen zwischen den beiden Kernen und damit einer gerichteten
elektrostatischen AnziehungHrt. Sie spielt nur dann eine Rolle, weRn< ra + rg, d.h. wenn der Ab-

stand der Kerne klein gegéber der Summe der Atomradien der beiden Atome ist. Dieser Effekigichl

sich imValenzbindungsmodeader Chemie nieder.

Ferner teilen sich, wie oben bereits diskutiert wurde, bei der kovalenten Bindung beide Atome ein
oder mehrere Elektronen. Die im Vergleich zum Atomorbitai3gre aumliche Ausdehnung des Mo-
lekiilorbitals verringert die mittlere kinetische Energie der an der Bindung beteiligten Valenzelektronen.
Dieser Effekt tagt zum Minimum in der Potenzialkurve bei, in der ja die mittlere kinetische Energie
enthalten ist. Dieser Beitrag zu Mol@bkindung wird auchAustauschwechselwirkurggenannt, weil er

auf dem Austausch ununterscheidbarer Elektronen resultiert, und ist rein quantenmechanischer Natur.

Beide zur Bindung iihrenden Effekte spieleruf R < ra+rg, also tir Abstinde, bei denen sich die
beiden Elektronerililen der Atomeiberlagern, eine Rolle. Es gibt also hier gemeinsame Elektronen.

Die ionische Bindung

Die ionische Bindung erfolgt zwischen positiven und negativen lonen. Sie tritt dann auf, wenn der Elek-
tronenaustausch zwischen zwei Atomen zu einebleldn Dichte am AtonA und zu einer reduzier-

ten Dichte am AtonB fulhrt. Dies resultiert dann in einer gerichteten elektrostatischen Anziehung. Die
Wechselwirkungsenergie der ionischen Binduait it 1/R ab, sie ist also langreichweitig.

Die ionische Bindung ist immer dann sehr effektiv, wenn durch den Elektronentransfer die Partneratome
eine stabile Edelgaskonfiguration erreichéniiken. Typische Vertreter sind also Verbindungen zwischen
Atomen der ersten Hauptgruppe (mit einem Valenzelektron) und solchen der siebten Hauptgruppe (mit
einem freien Platz in der Valenzschalelirkelie Elemente der ersten Hauptgruppe ist die lonisierungs-
energieEion besonders klein (z.Bgjon = 4.34 eV fur Kalium), da diese Atome durch Abgabe des einen
Valenzelektrons eine Edelgaskonfiguration erreich@mnien. Andererseitsihrt das Auftillen der Va-
lenzschale des Elements der siebten Hauptgruppe zu einer Energieabsenkung. Diese Energieabsenkung
nennt marElektronenaffinit F. Ist F positiv (z.B.F = +3.61 eV fur Chlor), so ist das negative lon

stabil.

Die bei der ionischen Bindung ablaufenden Prozegsm&n wir wie folgt anhand der Bildung von KCI
darstellen:

K+ Eion (+4.34eV) — Kt +e
e +Cl — CI" +F (+3.61leV)

10Eine ausiihrliche Diskussion der Bindungstypen erfolgasgr im Rahmen der Fesifperphysik.
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Hierbei istDign die Dissoziationsenergie, die man aufbringen muss, um das KCI-Molkder in die
beiden lonen zu trennen. Will man das Mdlékicht in K™ und CI~ dissoziieren, sondern in die beiden
Atome K und CL, so muss man die Dissoziationsenergie

DAtom = F-— Eion + Dion
aufbringen.

Die Van der Waals Bindung

Die van der Waals Bindung tritt zwischen zwei neutralen, polarisierbaren Atomen auf. Sie beruht auf der
anziehenden Wechselwirkung elektrischer Dipole. Sie tritt nur dann zu Tage, wenn die kovalente oder
ionische Bindung nicht vorhanden oder sehr schwach sind. Dies ist z.B. bei den Edelgasen der Fall. Die
ionische Bindung tritt hier nicht auf, da beide Atome bereits in der stabilen Edelgaskonfiguration sind.
Ebenso kann die kovalente Bindung nicht wirksam werden. Die beiden Edelgasdinnanikein Elek-

tron teilen, da keine gemeinsamen Elektronenorbitale existigiendn. Die van der Waals Bindung ist
demnach bei Edelgasatomen vorherrschend. Allerdings besitzen die Edelgasatome nicht von vornehe-
rein ein Dipolmoment. Ein solches kann aber durch die Nachbarschaft eines anderen Atoms induziert
werden. Also ist auch bei der van der Waals Bindung die Ladungsverschiebung der eigentliche Grund
fur die Bindung.

Wird ein neutrales AtonA in ein elektrisches Fel& gebracht, so entsteht durch die entgegengesetzte
Kraft auf negative und positive Ladungen @iduziertes Dipolmoment

pAY = aaE, (9.4.1)

das von der Polarisierbarkeiy des AtomsA und der Feldstrke E abhangt. Wird das elektrische Feld
z.B. durch die Ladungg eines lonsB im AbstandR erzeugt (siehe Abp. 9.]15b), so gilt

ind _ Oa0B 5
pa- = 471'80R2R' (9.4.2)

Hierbei istR der Einheitsvektor entlang der VerbindungsachseAondB. Die potentielle Energie des
AtomsA ist gegeben durch

Epot = —PAY-E = —(aaE)-E . (9.4.3)

Wird das elektrische Feld nicht durch ein lon sondern durch ein neutrales Atom mit permanentem Di-
polmomentpg erzeugt, so erhalten \@

11Das von einem Dipopg erzeugte elektrische Feld ist gegeben durch

E(ps) (3Pe-R-cosve —pa) .

1
477.'80R3
wobeidg der Winkel zwischemg und der Verbindungsachse der AtomendB ist.
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(@ <Pa>=0 (b)

Abbildung 9.15:(a) Momentanes elektrisches Dipolmoment einer kugelsymmetrsichen Ladungsvertei-
lung. (b) Induziertes Dipolmoment durch Polarisierung der Elektronenhille.

;S
Epot = (47!780R3)2 (3CO§19|3+1) . (9.4.4)

Fur die Van der Waals Bindung ist die Wechselwirkung neutraler Atome entscheidend. Hierbei ist wich-
tig, dass fir eine im zeitlichen Mittel kugelsymmetrische Ladungsverteilung in der Elektraienkvie

sie bei den Edelgasen vorliegt, auch das zeitgemittelte Dipolmofpgnverschwindet. Allerdings liegt
immer ein momentanes Dipolmomeu vor (siehe Abl. 9.75a), zu dem das elektrische Feld

1 ~
Ean = m@pA-R-cosﬁA—pA) (9.4.5)

gelort. Dieses induziert wiederum im AtoBhiein Dipolmoment

pRY = og-Ea, (9.4.6)

welches seinerseits wieder am Ort des Atagvesn elektrisches Fellg erzeugt. Durch die gegenseitige
Beeinflussung der beiden Atome wird deren kugelsymmetrische Ladungsverteilung permarigtt gest
so dass im zeitlichen Mittel das Dipolmoment nicht mehr verschwindet.

Da die beiden induzierten Dipolmomente parallel zur Verbindungsachse der Atome ausgerichtet sind, ist
p|[R und cosda = 1, so dass wir au.5)

2pa 5 2ps R

Ern = R Er = —
A AregR3 B AmegR3

(9.4.7)

erhalten. Er die potentielle Wechselwirkungsenergie erhalten wir
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Ept(R) = —pg’-Ea = —pa-Es (9.4.8)

und weiter wegep = o - Eg undpli¥ = og - Ea

Epot(R) O —pR?-pg? = —onos- [E[* . (9.4.9)

Wir erhalten schlief3lichifr das Van der Waals Wechselwirkungspotenzial zwischen den beiden neutralen
AtomenAundB

xp0B

Epot( R) = —C R6

(9.4.10)

Das Potenzial ist anziehend, wie wir sofort aus dem negativen Vorzeichen erkennen, und sehr kurzreich-
weitig, da es mit 1R® abfallt. Die van der Waals Wechselwirkung ist schwach und kurzreichweitig.

Es sei hier noch angemerkt, dags $ehr kleine KernabandeR die Uberlappung der Elektronetitien
bericksichtigt werden muss, die zur bereits oben behandelten Austauschwechselwirktingngge-
samt kdnnen beide Wechselwirkungen empirisch durchldamard-Jones-Potenzial

a b

o (9.4.11)

Epot(R)

beschrieben werden, wobaiund b Konstanten sind. Den Gleichgewichtsabstao= (2a/b)/® er-
halten wir durch Nullsetzen der 1. Ableitung véRo(R). Daraus ergibt sich die Bindungsenergie zu
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9.5 Die Kernbewegung

Im Abschnitf9.1.P hatten wir die Kernbewegung mit Hilfe @arn-Oppenheimer &herung(adiabati-
sche Naherung) von der Elektronenbewegung absepariert. Wir wollen die sich daraus ergebende Wellen-
gleichung[(9.1]7) hier noch einmal angeben:

2

— o D&+ Epa(R)|F(R) = ER(R) . (9.5.1)

Sie entspricht der Scbdinger-Gleichung eines Teilchens in einem PoteiiiéR), wie wir sie z.B. bei
der Behandlung gebundener Zustle im Potenzialtopf bereits kennengelernt h@eﬁdie im Falle des
Wasserstoffatoms ist das darin auftretende Potenzial isotrop, d.h. n®dR| abrangig. Wir dirfen
daher die Wellenfunktion in der Form

FI(R) = |:I(R>197(p) = S(R)Y(l9>(p) . (952)

Die Y(9, ¢) sind dabei die harmonischen Kugelfunktionen, welche durch die beiden QuantenZahlen
undM des molekularen Gesamtdrehimpulddsestimmt sind.

Setzen wir den Produktansaiz (9]5.2)[in (9.5.1) ein, so erhalten wir (siehe hierzu Aljschnitti8.8ié) f
Radialfunktion die Gleichung

1d ds\ 2™ JI+1)R?
= <R2>+HZ[E—Ep0t(R)—(2MRZ S =20. (9.5.3)

Der letzte Term in der eckigen Klammer ist, wie wir unten zeigen werden, die Rotationsenergie eines
starren Rotators. Der erste Term verschwindetR = Ry = const also fir einen festen Abstand der
beiden Kerne.

Fur die Winkelfunktion die bereits in Abschniit 3.8.3 behandelte Gleichung

1 9 (. dY 1 9%y
m% <Sln19819>+5|n2198(/."2+J(J+1) = 0. (954)

12per Indexi soll uns daran erinnern, dass wir es mit einem spezifischen Elektronenzustand zu tun haben. Wir werden der
Einfachheit halber im Folgenden aber den Indeseglassen.
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Abbildung 9.16Zweiatomiges Molekl als starrer Rotator.

95.1 Der starre Rotator

Wir wollen hier die Rotation eines zweiatomigen Maldk zurachst klassisch diskutieren (siehe
Abb.[9.16), um zu zeigen, dass der letzte Term in der eckigen Klammef von| (9.5.3) der Rotationsener-
gie eines starren Molélts entspricht. Wir nehmen also zghst an, dass sich der Abstand der beiden
Atome bei der Rotationsbewegung niémtdert. Wir sprechen deshalb von einem starren Rotator. Seine
Rotationsenergie bei einer Rotation um eine Achse durch den Schwerpunkt der beiden AtoniMhassen
und M ist bei einer Winkelgeschwindigkedt gegeben durch

1
Erot — 7' 0" = — 5 (955)

wobei

. M;M
| = MRR+MR: = MR mit M= 12

= R=R+R 9.5.6
ML+ My 1+ R ( )

das Tagheitsmoment des Moléls beziglich seiner Rotationsachse ujiddl = | @ der Betrag des resul-
tierenden Drehimpulses ist. D& = J(J+ 1)R? mit J = 0,1,2,3,... gelten muss, erhalten witif die
Rotationsenergien beim GleichgewichtsabstBre Ry

JI+1)R?
E 9.5.7
rot ZM% ( )
eine Abfolge diskreter Energiewerte mit Abstand
J+1)R?
AEr ot = Erot(J+1) —Eot(J) = ! . (9.5.8)
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Wir sehen, dass der Abstand der Energien lineadmitnimmt.

Wir erhalten dieses Ergebnis auch direkt aus der Radialgleichung (9.5.3). Bei konstantem Restand
verschwindet amlich der erste Term i (9.5.3) und deshalb muss auch der Ausdruck in den eckigen
Klammern Null werden. D& die Gesamtenergie ist, fol@fiin = E — Epot = Erot Und damit sofort die

Beziehung[(9.5]7).

Geben wir die Energiewerte in Wellenzahlen an, so erhalten wir

_ Ea _ JU+DLR?
Viot = he 2hC|\/||% = BeJ(J+1) . (9.5.9)

Die Konstante

h
B. = —— 9.5.10
¢ 4ncMRS ( )

heiRtRotationskonstant&ie wird durchM und Ry bestimmt und hat die Einheit crh.

Durch Absorption von elektromagnetischer StrahlubgnenUberganged — (J+ 1) zwischen benach-
barten Rotationsniveaus induziert werden. Die dazaggh Absorptionsfrequenzen bzw. Wellenzahlen
sind

v(J) = cBe-2(J+1) V() = Be-2(J+1) (9.5.11)

und liegen im Mikrowellenbereich. Das Rotationsspektrum ist also en Linienspektrum, dessen Wellen-
zahlen dieagidistanten Abgitnde B, besitzen. Aus der Messung der Rotationsspektren kann deshalb die
Rotationskonstante und daraus wiederum dagfieitsmoment des Moléls bestimmt werden. Da die
Massen der das Molékbildenden Atome gut bekannt sind, kann aus der Messung der Rotationsspektren
der Abstand der Atome im Molékk bestimmt werden.

Fur das Wasserstoffmoléle ergeben sich mBe = 60.8cm ! (entspricht etwa 7 meV) typische Rotati-
onsfrequenzen von einigen meV. Diese sind somit um zwéiR&nordnungen kleiner als die Frequenz
der Streckschwingungy = 285 meV (siehe &chster Abschnitt), welche ihrerseits etwa 10-mal kleiner
als die Dissoziationsenergie ist. Diéb@ite Rotationskonstante @hman fir das B-Molekill, da dessen
Bindungsabstand wesentlich kleiner als der aller anderen biatomareniMolek Aus der Rotations-
konstante des Wasserstoffmalék konnen wir das Tagheitsmomenit = 4.6 x 10 *8kg n? und daraus
mit der reduzierten Masgd = 0.5 undMy = 8.35x 10~%8kg den GleichgewichtsabstaiRg = 0.742A
berechnen.
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Vertiefungsthema:
Die Zentrifugalaufweitung

Fur ein reales Moleldl ist das Modell des starren Rotatorsiiréith nur eine mehr oder weniger grobe
Naherung. Aufgrund der hohen&ision der Methoden der optischen Spektroskopie muss zur genau-
en ErkBrung der gemessenen Molgépekiren das Modell des starren Rotators verfeinert werden. Bei
einem realen rotierenden Moliékstellt sich der mittlere Abstand der beiden Atome so ein, dass die
riicktreibende Kraft-dEyo(R)/dR aufgrund des Potenzials(R) gleich der Zentripedalkraft M 2R

wird. In der Nahe des Gleichgewichts kann das Potenzial meist gut durch eine Pélﬁﬂelr Ro)?
anréhert werden, so dass digcktreibende Kraft durch(R— Ry) ausgedickt werden kann. Hierbei ist

k die Kraftkonstante.

Mit J2 = I2w? = M2R*w? erhalten wir dann

JI+1)R?

2p — _
mo“R = VR k(R—Ro) (9.5.12)
und damit
IO+ R
R-R, = i ' (9.5.13)

Das heil3t, der Kernabstand wird durch die Rotation des Migekufgeweitet, wir bezeichnen dies als
Zentrifugalaufweitung

Durch die Zentrifugalaufweitung tritt, z&tzlich zur kinetischen Energie des starren Rotators, noch die
potentielle Energi%k(R— Ro)? auf, so dass die Gesamtenergie der Rotation

JO+1R? 1
Eot = ( ) +§k(R—Ro)2

2MR2

(9.5.14)

wird. Ersetzen wir mit Hilfe von[(9.5.13) if (9.5.14) durchRy, so kann gezeigt werden, dass durch
die Zentrifugalaufweitung die Rotationsenergie bei gleichkkieiner wird. Dies resultiert aus einer
VergroRerung des RBgheitsmoments aufgrund der Zentrifugalaufweitung.

9.5.2 Molekilschwingungen

Wir betrachten jetzt ein nichtrotierendes Malgld.h. den Fall = 0. In diesem Fall vereinfacht sich die
Differentialgleichung[(9.5]3)ifr den Radialanteil zu

1.d [ ,dS\ 2™
R2dR<R2dR>+ﬁZ[E—Ep0t(R)] SR = 0. (9.5.15)
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Das heif3t, die Schwingungswellenfunkti§(R) hangt nur noch von der Form der potentiellen Energie
ab.

Als einfachste Mherung betrachten wir ein harmonisches Oszillatorpot@zial

1

Epot = Epot(Ro) + 5k(R— Ro)? . (9.5.16)

Die Energieeigenwerte des harmonischen Oszillators
1

Evib(v) = hao <v+2> v=0,1,23,... (9.5.17)

haben gleiche AbahdeAE = hay mit der Eigenfrequenz
= K (9.5.18)
W = M 5.

Die beiden Kerneithren also Schwingungen um die GleichgewichtsRgmit der Frequenzog aus. Fir

das H-Molekil wird die Streckschwingung im elektronischen Grundzustand experimente(lHa)=

4160 cm! bestimmt, was auf eine Kraftkonstante vios= 520 N/m fihrt. Die Bindung des K+lons

ist weicher und die Frequenz der Streckschwingung deshalb kleiner. Wir erhalten experim(ehi

2297 cnt!. Man beachte, dass im Allgemeinen kein einfacher Zusammenhang zwischearéleregter
Bindung, d.h. der Dissoziationsenergie und der Frequenz der Streckschwiwguesieht. Letztere wird
durch die Kilmmung des Potenzials im Minimum bestimmt, welche a priori nicht an die Potentialtiefe
gekoppelt ist.

Aufgrund der Nullpunktsschwingung besitzt der Grundzustand des Nislelie Energie

Ey = E(Ro)—i—%ﬁcoo, (9.5.19)

was zu einer Absenkung der zur Dissoziation notwendigen Endryieiehe hierzu Abp. 9.17).

13Ejgentlich niissten wir hier wieder einen Indéxerwenden, um zu verdeutlichen, dass wir es mit einem spezifischen
Elektronenzustand zu tun haben.
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Das Morsepotenzial

Die harmonische, d.h. parabolischéatérung fir das Potenzigt (R) versagt bei hohen Anregungsener-
gien.P. M. Morse hat eine empirische Formel vorgeschlagen, die die Potenzialkurve bindender Orbitale
mit nur zwei Parametern sehr gut beschreibt:

2
Epot(R) = Ediss (1—e*""<R*R°)) . (9.5.20)

Das Morse Potenzial besitzt ein Minimum der Tiéfgsan der StelldRy. Indem wir das Morse Potential
um Ry entwickeln, erhalten wir

Epot(R) = Ediss(—1+az(R—RO)2+.--)

%k(R— Ro)? — Egiss (9.5.21)

12

mit der Kraftkonstanterk = 2E4;s2%. Da k die Anregungsenergie der Schwingungsiange festlegt,
lasst sich der Parametardes Morse Potenzials bei Kenntnis der Dissoziationsené&ggjgsowie des
Gleichgewichtsabstand® experimentell aus der Schwingungsfrequenz bestimmen.

Abb.[9.17 macht klar, dass die parabolisch&ghirung umso schlechter ist, jed8erv ist. Dies wird
durch die exakte tisung der Sclidinger-Gleichungifr das Morse Potential bédigt, worauf wir hier
nicht eingehen wollen. In sehr guteNerung erhalten witi die Energieniveaus

1 1\?
E, = hog <v~|—2>—b<v+2> v=0,1,23,... (9.5.22)
mit
hao
— ) 9.5.23
4Ediss ( )

Da die GbReb dafur verantwortlich ist, dass die Al#side zwischen den Energieniveaus der Schwin-
gungen variieren, wird sie alsnharmoniziétskonstantdezeichnet. Sie ist dimensionslos und liegt ty-
pischerweise in der ®Renordnung 1¢. Die anharmonischen Effekte kommen deshalb erst bei groRen
v wirklich zum tragen.
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\ Morse Potenzial

A_l ——
%) =
~ ; ,/
L-2 —
; //
-3 / Egiss = 4.75 eV 7]
5 - R, =0.742nm
-4 3 ; aR,=1.44 .
1 ) v, =4395cm?
-5 ; | ; i ] i
0.00 0.05 0.10 0.15 0.20 0.25

R (nm)

Abbildung 9.17:Das Morse Potenzial. Die angegebenen Parameter entsprechen dem Wasserstoffmo-
lekil. Die parabolische Naherung des Potenzials nach ist ebenfalls gestrichelt gezeigt. Die
Schwingungsniveaus nach sind als horizontale Linien angedeutet. Fir groRere v variiert der
Abstand zwischen aufeinanderfolgenden Niveaus in Folge der Anharmonizitat des Morse Potenzials.
Die Dissoziationsenergie stimmt wegen der immer prasenten Nullpunktsfluktuationen nicht mit der Tiefe
Egiss des Potenzialtopfs Giberein.

Vertiefungsthema:
Wechselwirkung zwischen Rotations- und Schwingungszushden

Wir haben bisher angenommen, dass die Rotations- und Schwingun@sgerip einem Moleld vollig
unablangig voneinander sind. Dies ist fidich nur eine grobe Blherung. Im Allgemeinen ssen wir
beriicksichtigen, dass die Moléle sowohl rotieren als auch schwingen. Da die Schwingungsfrewuenz
wesentlich gbl3er ist als die Rotationsfreugenz, dutlit ein MoleKile wahrend einer Rotationsperiode
viele Schwingungsvoinge. Dies bedeutet, dass sich der Kernabstaidend der Rotation aufgrund
der Schwingungsprozesse daueamdlert. Da der Drehimpuls eines freien Malékkonstant ist, sich
aber das Tagheitsmoment des Moléls aufgrund des Schwingungsprozessaadigandert, muss sich
auch die Rotationsfrequenz daueémtiern. Wenn wir von der Rotationsenergie des Mallekprechen,
missen wir also von einem zeitlichen Mittelwert (gemittdder viele Schwingungsperioden) sprechen.
Die mittlere Rotationsenergigdknen wir schreiben als

_ JA+1R? /1
Erot - 2'\/|<F22> , (9524)
wobei
1 o1
=) = / Wiy 25 Wi AV (9.5.25)
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der gquantenmechanische Emartungswert&pﬁjr einen bestimmten Schwingungszustéig (v,R)
ist. Damit tangt die Rotationskonstant& nicht nur vom Molekilpotenzial, sondern auch von der
Schwingungsquantenzahlab und wir erhalten

B, = Be—Ce(v+> , (9.5.26)

wobeiCe < Be gilt.
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9.6 Hybridisierung

In den Abschnittefi 9]1 und 9.2 haben wir Einelektronenatoramdst zu Molekilorbitalen gemischt
(LCAO-Verfahren). In manchendfen kann es aberimstiger sein, zuerst gewisse Atomorbitale zu mi-
schen und diese gemischten Atomorbitale zur Milekdung heranzuziehen. Die Mischung von Ato-
morbitalen bezeichnen wir aldybridisierung Sie kommt bei freien Atome nicht vor. Hybridisierung ist
vor allem dann einfach dglich, wenn der energetische Unterschied zwischen den beteiligten Einelek-
tronenorbitalen im Moleddfeld klein wird.

9.6.1 Das Wassermolek

Wir wollen uns die Bedeutung der Hybridisierung am Beispiel des WasserilislekO klarmachen.

Fur die Bindung des bO-Molekills missen wir die Elektronen in den ungéfen Schalen, also diesi
Orbitale des Wasserstoffs und die vier Valenzorbital@@,, 2p, und 2p, des Sauerstoffs betrachten. Die
Elektronenkonfiguration des Sauerstoff lautet, 2py, 2py, 2p3. Wir kdnnten deshalb annehmen, dass
nur die beiden ungepaartep,2und 2o, Elektronen des Sauerstoffs zur Bindung beitragen, da nur dann
ein bindendes Orbital mit je einem Elektron des O- und des H-Atoms mit einer grof3en Elektronendichte
zwischen den beiden Kernen zustandekommt. Wir erhalten dedlratlief bindenden MoldKorbitale

die symmetrischen Linearkombinationen

W = c¢(1s)+c0(2px) (9.6.1)
W, = c3¢(1s)+csd(2py) , (9.6.2)

die jeweils von zwei Elektronen mit entgegengesetztem Spin (antisymmetrische Spinfunktion) besetzt
werden. In diesem Fall iwden wir die in Abb[ 9.18a gezeigte Situation erhalteamlich ein Wasser-
stoffmolekil mit einem Bindungswinkel von 90Der experimentelle Wert liegt dagegen bei 104.5

(b)

Abbildung 9.18:(a) Bindung zwischen den 1s-Orbitalen der H-Atome und den 2p,- und 2p,-Orbitalen
des Sauerstoffatoms ohne Hybridisierung. (b) Bildung des Wassermolekiils mit hybridisierten Orbitalen.
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Abbildung 9.19:Schematische Darstellung der Bildung einer Linearkombination von s- und p-Orbitalen
zur Bildung eines sp-Hybridorbitals.

Die Ursacheiiir einen von 90abweichenden Bindungswinkel ist die Hybridisierung de®©gbitals mit

den 20-Orbitalen des Sauerstoffs. Anschauliginken wir uns das so vorstellen, dass durch die Wech-
selwirkung der Elektronen des O- und des H-Atoms die Elektroméarhder Atome leicht deformiert
werden. Deshalb ist das-Drbital nicht mehr @llig kugelformig, sondern muss als Linearkombination

® = bi9(2s)+b¢(2p) (9.6.3)

geschrieben werden. Durch die Beimischung deiCitbitale wird der Schwerpunkt der Ladungsver-
teilung (siehe Ab9) verschoben, wodurch eioRgrerUberlapp der Wellenfunktio® mit den
1s-Orbitalen des H-Atoms und dadurch eine bessere Bindung resultiert. ¥gsen jetzt noch die Wel-
lenfunktion® fir die gibRRtbgliche Bindungsenergie optimieren. Hierzu variieren wir die Koeffizienten

bi in (9.6.3) so, dass die Bindungsenergie zwischen den H-Atomen und dem O-Atom maximal wird,
also die Gesamtenergie des Mdliékminimiert wird. Mit den so gefundenen Koeffizienten erhalten wir
Hybridorbitale (siehe Abb[ 9.18b), die nicht mehr wie digund 2p, Orbitale senkrecht aufeinander
stehen, sondern einen Winkel von 1®4miteinander einschlielRen.

9.6.2 sp-, sp- und sp>-Hybridisierung

Wir haben bereits bei der Diskussion des Wasserniddalesehen, dass die Hybridisierung von Orbita-
len eine Mischung von Orbitalen bedeutet, die durch die Verformung der Elektrolteeafgrund der
Wechselwirkung zwischen den an der Bindung beteiligten Atome verursacht wird. Die Atomorbitale sind
dann Linearkombinationen oder Hybride der beteiligten Orbitale. Wir werden uns in diesem Abschnitt
naher mit der Hybridisierung vos und p-Orbitalen bescéftigen, die vor allemiir Kohlenstoffverbin-
dungen sehr wichtig ist.

Die Elektronenkonfiguration des Kohlenstoffatoms ist in seinem Grundzustand
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(15%) (25%) (2px) (2py) -

Das Kohlenstoffatom besitzt also 2 ungepaarte Elektronen inpleherschale, welche ohne Hybridi-
sierung zu zwei gerichteten Bindungenxnund y-Richtung und damit zu einem Bindungswinkel von
90 fuhren wilrden. Es kann nun aber in viele@llen energetischigstiger sein, wenn neben den bei-
den Zp-Elektronen auch noch dies:Elektronen an der Bindung teilnehmen. Durch eine Verformung der
2s-Orbitale kann amlich einUberlapp mit den Elektronefiien der an das C-Atom bindenden Ato-
me erreicht werden und damit eine Va@jerung der Bindungsenergie. Mdich muss der Zugewinn

an Bindungsenergie dabeidder sein als die Energie, die notwendig ist, um exERRktron in einen
2p-Zustand anzuheben.

sp-Hybridisierung

Wir sprechen vois p-Hybridisierung, wenn sich eigOrbital nur mit einenp-Orbital mischt. Zur Analy-
se dersp-Hybridisierung betrachten wir die beiden Linearkombinationen eif@gbitals mit dem noch
unbesetztemp,-Orbital:

D1 = C10(S)+C20(py) (9.6.4)
D = C30(S)+Cad(pz) - (9.6.5)

Die Koeffizientenc; kbnnen wir aus den Normierungs- und Orthogo@asdibedingungen

/|¢i!2dv =1 (9.6.6)

/ O DAV = G (9.6.7)

bestimmen. Wir erhalten

1

ClL =C =0C = ﬁ Cp = —\2 (9.6.8)
und damit die beidesp-Hybridorbitale
1
¢ = \ﬁ(¢(8)+¢(pz)) (9.6.9)
1
2 = (009 4(p) - (9.6.10)
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Abbildung 9.20:Polardarstellung der Orbitale der sp-Hybridisierung. Der Winkel ¢ wird gegen die z-
Achse gemessen.

Mit der Winkelablangigkeitp, = 4/ % cosy (siehe Tabell3) erhalten wir

1
PH) = /o <1j:\/§ cosﬁ) , (9.6.11)

wobei der Winkeh¥ gegen die-Achse gemessen wird (siehe A.20). Wir sehen, eid? fur die
Winkel ¥ = 0° und 180 maximal werden.

Durch diesp-Hybridisierung erhalten wir also zwei entgegengesetzt orientierte Bindungen, die zu einem
linearen Molekil fuhren Bei einem Kohlenstoffatom sind zazlich zu den beidesp-Hybridorbitalen

noch die - und 2py-Orbitale vorhanden, so dass das Kohlenstoffatom insgesamt vier freie Bindungen
hat. Geht das Kohlenstoffatom eine Bindung mit zwei anderen Atomen ein (z.B.4)) &Owird bei ei-
nersp-Hybridisierung defJberlapp mit den Atomorbitaleriif die beiden entgegengesetzten Richtungen
am giof3ten. Wir erhalten somit ein lineares O=C=0 Malkek

sp?-Hybridisierung

Fur manche Verbindungen des Kohlenstoffatoms mit anderen Atomen ighetiger, wenn das und
die beidenp-Elektronen eine&umliche Verteilung haben, die durch eine Linearkombination esnes
Orbitals und zweiep-Orbitale entsteht. Wir sprechen dann von esw@rHybridisierung bei der wir drei
Hybridorbitale aus Linearkombinationen der Atomorbita(s), ¢ (px) und¢ (py) bilden. Analog zusp-
Hybridisierung erhalten wir unter Biécksichtigung der Normierungs- und Orthogor&bbedingungen
die drei Orbitalfunktionen
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o = %(¢(S)+\f2¢(px)> (9.6.12)
s 1 1 3
o7 = \/§<¢(S)_ﬁ¢(px)+\/;¢’(py)> (9.6.13)
s 1 1 3
o7 = \/§<¢(S)—\/§¢(px)—\@¢(py)> : (9.6.14)

Die Winkelanteile dieser Funktionen sind durch (vergleiche hierzu Tgbe]le 3.3)

s 1 1 >

CDl a \/In (\/é \/ECOS(P (9615)
s 1 1 _ 1 \/§

2 var <\/§ ﬁco ZCO ) Sl
s 1 1 _ 1 _\/§

3 vVAar <\/§ ﬁco ZCO ) S

gegeben, wobei der Winkel gegen diex-Achse gemessen wird. In Alb. 9]21 sind die Winkelverteilun-
gen der drei Hybridorbitale dargestellt. Sie haben ihr Maximun®f, 120° und 240. Wir sehen daraus,
dassdie spF-Hybridisierung zu drei gerichteten Bindungerhft, die in einer Ebene liegen.

sp3-Hybridisierung

Ganz analog zusp- undsp?-Hybridisierung &sst sich diesp>-Hybridisierung behandeln, die z.B. beim
Methanmolekil CHy4 vorliegt. Im Falle einesp*-Hybridisierung mischen wir dasOrbital mit allen 3
p-Orbitalen. Die daraus entstehenden normierten und orthogonalen Hybridorbitale sind

o = %(¢(S)+\/§¢(pz)> (9.6.18)
o = ;<¢(S)+\/§¢(px)_\/§¢(p2)> (9.6.19)
o - 2ﬁ(ms)— 29(P)+ V20(py) - §¢<pz>> (9620
A ;<¢<s>—\f§¢(px>—¢é¢<py>— ;¢<pz>> (9.6.21)

Setzen wir in diese Ausicke die Winkelanteile ein, so erhalten wir fdie 4sp*-Hybridorbitale Maxi-
ma, die in den Ecken eines Tetraeders liegen. Der Tetraedervdiridettagt 10947 (siehe Abbl 9.22b).
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Abbildung 9.21:Polardarstellung der Orbitale der sp?-Hybridisierung. Der Winkel ¢ wird gegen die x-
Achse gemessen.

() (b)

109,47°

109,47°

Abbildung 9.22:(a) Orientierung der vier sp>-Hybridorbitale bei der Bindung im CHg-Molekiil. (b) Die
aus der sp*-Hybridisierung resultierende Tetraederstruktur.

Hybridisierung und Molek tlgeometrie

Auf3er der Mischung vos- und p-Orbitalen kbnnen ndirlich auchd-Orbitale in der Hybridisierung
vorkommen. Sieiihren ebenfalls zu gerichteten Bindungen mit unterschiedlicher Nilgekmetrie. In
Tabelld 9.1 sind einige Hybridisierungstypen und die daraus resultierendeiN@eknetrie zusammen-
gestellt. Wir haben bereits gesehen, dassgfeéHybridisierung zu einer tetraedrischen Geomeiiterf
(siehe Ab2). Einspfd-Hybridisierung fihrt zu vier gerichteten Bindungen, die alle in einer Ebene
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Hybridtyp Anzahl Geometrie Beispiel
sp 2 linear GH>
Spf 3 eben, 120 CoHa
sp 4 tetraedrisch CHl
sprd 4 eben, quadratisch XgF
spid 5 dreiseitige Sk
Doppelpyramide
spid? 6 Oktaeder Sk

Tabelle 9.1Hybridisierungstypen, Anzahl der Hybridorbitale und resultierende Molekilgeometrie.

liegen und den Winkel 90miteinander einschlie3en. Dies resultiert in einer quadratisch-planaren Mo-
lekiilgeometrie. Wir sehen daraus, dass wir die Geometrie eines Mslaks seinen MoléRorbitalen
bestimmen knnen. Die eigentlich bindenden Moldkrbitale sind dann Linearkombinationen aus den
atomaren Hybridorbitalen des Atordsund der Atomorbitale der an der Bindung beteiligten Atome
B. Dies ist in Abba'L'fr CH, gezeigt. Diesp*-Hybridorbitale des Kohlenstofiberlappen mit den
1s-Orbitalen der Wasserstoffatome. Die bindenden Molefbitale ergeben sich deshalb als Linearkom-
binationen aus desip*-Hybridorbitalen und denstOrbitalen.

Wir weisen nochmals darauf hin, dass das Grundprinzip der Hybridisierung immer die Minimierung der
Gesamtenergie durch Maximierung der (negativen) Bindungsenergie ist. Dies wird dadurch erreicht,
dass detUberlapp zwischen den Wellenfunktionen der an der Bindung beteiligten Atome optimiert
wird. Um festzustellen, welche Hybridisierungrfeine bestimmte Bindung optimal istiissen wir das
UberlappintegraBzwischen den beteiligten Orbitalen berechnéir.dine C-C Bindung eéit man z.B.,

dass das)berlapp tir einesp-Hybridisierung goRer ist alsifir einesp?- oder einesp?-Hybridisierung.

Vertiefungsthema:
Kohlenstoffchemie

Die starke Neigung des Kohlenstoffs zur Hybridisierung ist ein wesentlicher Punkt der speziellen Chemie
des Kohlenstoff (organische Chemie), die ganz entscheidandié Grundlagen unseres Lebens sind.
Kohlenstoff kommt schon in elementarer Form in verschiedenen Modifikationen vor (siehle Aljb. 9.23).

Graphit ist eine planare, hexagonale Schichtstruktur. Die Bindung in Graphit basiert aufsgfaer
Hybridisierung (planare Koordination), was nach unsere obigen Diskussion eine planar Bindungsgeo-
metrie nahelegt. Im Graphit liegen ebene Sechsecke aus trigonal planar koordinierten C-Atomen vor. Es
gibt unterschiedliche Stapelfolgen, ABAB (hexagonaler Graphit) oder ABC (rhomboedrischer Graphit)
und daneben viele Polytype.

Diamantwird durch dies p*-Hybridisierung gebildet. In der kubischen Diamant-Struktur (Schichtenfol-

ge ...ABCABC...) sind alle Kohlenstoffatome tetraedrisch von vier weiteren C-Atomen koordiniert. Es
entsteht ein Raumnetz mit Sechsringen aus C-Atomen. Neben der kubischen Diamantstruktur gibt es
noch die hexagonale Diamantstruktur (sog. Lonsdaleit), die wir hier nicht diskutieren wollen.

Eine erst vor kurzem (1985) entdeckte, ungawiche Form des Kohlenstoff wurde bereits in Abb] 9.1
gezeigt, die so genannt€nllerene Der wohl bekannteste Vertreter is§Cbei dem 60 Kohlenstoffatome
in 32 Ringen, @mlich 12 kinfecken und 20 Sechsecken, angeordnet sind. akGlekil hat die Form
eines FuBballs mit einem Durchmesser von nur Wen'@eie Bindung in diesem Moldl basiert
wie in Graphit auf einesp?-Hybridisierung. Wir knnen uns die fuRballartigen Kohlenstoffmadié
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N AN, 2 \NANLs

A4 <\/*<\_/*\7i\\/ €

Abbildung 9.23:Modifikationen des elementaren Kohlenstoffs: Diamant (kubisch), Graphit, Fullerene
(Cs0) und Kohlenstoff-Nanoréhrchen.

dadurch entstanden denken, dass eine planare Kohlenstoffschicht zu einem Ball gebogen wird. AuRRer
zu kugelbrmigen Gebilden lassen sich audhrenfyrmige Strukturen bilden, die man &®hlenstoff-
Nanotdhrchen(engl.: carbon nanotubes) bezeichnet.

© Walther-Meil3ner-Institut
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Zusammenfassung

e Bei einem schwingenden und rotierende Molekil ist die kinetische Energie der Kernbe-
wegung im Allgemeinen klein gegenuber der elektronischen Energie. Dies erlaubt eine
Separation der Gesamtwellenfunktion (adiabatische Naherung) in ein Produkt aus elek-
tronischer Wellenfunktion und einer Funktion, die die Kernbewegung beschreibt. Die Ge-
samtenergie eines Molekils ist in dieser Naherung durch die Summe

E = EeI+Erot+Evib

aus elektronischer, Schwingungs- und Rotationsenergie gegeben.

e Fur ein starres Einelektronen-Molekil lassen sich die elektronischen Wellenfunktionen
Y(r,R) analytisch bestimmen. In elliptischen Koordinaten faktorisiert die Wellenfunktion
in

Wr,R) = M(u)-N(v)-o(¢) .

Der Zustand des Elektrons ist durch die beiden Hauptquantenzahlen n, und n,, die
Bahndrehimpuls-Projektionsquantenzahl A und die Spin-Projektionsquantenzahl mg ein-
deutig bestimmt. Wir charakterisieren den Zustand also mit den vier Quantenzahlen:

nlana)'arnS .

e Die Potenzialkurve E(R) eines zweiatomigen Einelektronen-Molekiils gibt die Summe der
mittleren kinetischen Energie (Eyn) des Elektrons, seiner mittleren potentiellen Energie
und der KernabstoBung als Funktion des Kernabstandes an. Besitzt E(R) ein Minimum,
so ist das Molekul in diesem Zustand stabil (bindender Zustand). Fallt E(R) mit wachsen-
dem R monoton ab, so dissoziiert der Zustand.

o Fir ein starres Einelektronen-Molekil lassen sich die elektronischen Wellenfunktionen
und die Potenzialkurve E(R) ndherungsweise durch Linearkombinationen atomarer Wel-
lenfunktionen bestimmen: LCAO-Methode.

Das symmetrische Molekilorbital W* ergibt einen bindenden Zustand, wahrend das anti-
symmetrische Molekilorbital W2 einen abstoRenden, antibindenden Zustand ergibt.

e Das Vielelektronen-Molekul kann ndherungsweise mit der Molekularbital-Naherung oder
der Heitler-London-N&herung beschrieben werden. Erstere Uberbewertet den ionischen
Anteil der Molekulbindung, wahrend letztere den kovalenten Anteil Gberbewertet.

In einer verbesserten Naherung kann das Molekiilorbital WY$MO durch eine Wichtung des
ionischen und kovalenten Anteils erzielt werden:

WsMO — (1+2)Wonischt (1= ) WRovatent 0<2<1
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e Die Rotationsenergie eines zweiatomigen Molekiils kann naherungsweise durch das

Tragheitsmoment | = MR? und die Rotationsquantenzahl J beschreiben werden:

JI+1)R?

E =
rot ol

Durch die Zentrifugalaufweitung des Kernabstandes nimmt | zu und deshalb E; ab.

Die Schwingung der Kerne erfolgt in dem Potenzial Ept(R), das fur niedrige Schwin-
gungsenergien durch ein harmonisches Potenzial angenahert werden kann, wodurch das
schwingende Molekil als harmonischer Oszillator mit der Schwingungsenergie

1
Evib = ﬁa)o<v+2> v =0123,...

behandelt werden kann.

Bei hohen Anregungsenergien versagt die harmonische Naherung. Der Potenzialverlauf
l&sst sich qualtitativ gut mit dem Morse-Potenzial

E(R) = Edss (1— e*a(R*Rw)
beschreiben. Durch die Anharmonizitat nimmt der Abstand der Schwingungsniveaus mit

steigender Schwingungsquantenzahl ab.

Spektroskopische Notation fir Molekllzustande:

ZS+1/\:|:
g7u .

Hierbei ist S der Gesamtspin und A die Projektionsquantenzahl des vom Kernabstand
abhangigen Gesamtbahndrehimpulses. Die rechten Indizes geben die Symmetrieeigen-
schaften des Zustandes an.

© Walther-Meil3ner-Institut
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