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Zum Mithehmen

Molekiule: Wellenfunktion aus Linearkombinationen
der Wellenfkt. der Einzelatome
(wie bel Mehrelektronenatome:
Wellenfkt. ist Linearkomb. der Wellenfkt.
der Einzelelektr.)

Homonukleare Molekile:

alle Atomorbitale gleich berechtigt
Heteronukleare Molekile:

Atomorbitale nicht gleich berechtigt->

Kovalenzbindung

lonenbindung

v.d. Waals Bindung

Hybridisierung der Atomorbitale

\“i I I Wim de Boer, Karlsruhe Atome und Moleklle, 04.07.2013
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Kugelflachenfunktionen in realen Linearkomb.

m Bezeichnung | Entartungsgrad | |m| Winkelfunktion
0 0 S 1 0 s=1/v4n
f
1| —1,0,1 p 3 0 p::iﬁcosﬁ
1 Pr=y %sin 1} COS
S

Py =1/ 2= sin ¥ sing

-2

]
=

dy2 2 =+/5/16m(3cos” ¥ — 1)
1 de- = +/ 15/4msindd cos ¥ cos
dyz: = +/15/4wsind cos ¥ s
da 2= +/15/47sin® 9 cos2¢

do = /15 /47 sin’ ¥ sin2¢

-2 bis +2 d

-

-3 bis +3
-4 bis +4
-5 bis +5

9
11

=09 [~
1

L J = G

Tabelle 3.3: Funktionennamen und Entartungsgrad fur Zustande mit verschiedener Drehimpulsguanten-
zahl /. Ebenso gezeigt ist die mathematische Form der Winkelfunktionen flr die s-, p- und J-Zustande
In kartesischen Koordinaten.
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Abbildung 3.7: Polardarstellung des Absolutquadrats der normierten Kugelflachenfunktionen. Die Lange
des Vektors vom Ursprung zu den Kurven gibt [17"(cos +)|* fur die verschiedenen Winkel  an. Alle
Diagramme sind rotationssymmetrisch um die z-Achse, die hier als vertikale Achse gewahlt wurde.

@(m Wim de Boer, Karlsruhe

Atome und Moleklle, 04.07.2013



Zusammenfasssung Homonuklearer Molekile

Bestehen aus Atomen der gleichen Sorte. S-Orbitale
¥ Wegen axialer Symmetrie ist nur die Projektion L Gg
des Bahndrehimpulses, nicht der Betrag definiert. __@_____
» Es gibt gerade und ungerade Orbitale.e= Z
» Notation: & = [m| = 0, +1, £2, +3... (5,7,8...) Gy

¥ Die Ladungsverteilung ist symmetrisch.

» Die Bindung ist kovalent.

Atom Molakil Entartung
a2
Pl 4
o, 2
T, 4
s — 2
O 2

4

Beispiele fiir kovalente Bindungen(vgl. =a):

D(eV) rg(A) p(mC)

P,-Orbitale

ooo. "

D) o6
P.- oder P,-Orbitale

g 487

_|_

H, | 4,5
O, | 51
co| 11

0,7
1,2
11

L+ =2 T

— —

Links: Atomorkbitale, die sich zu den Molekilorbitalen rechts werbinden.
Die warzeichen deuten positive (+) und negative (-1 Amplitude der
YWellenfunktion an.

m Wim de Boer, Karlsruhe
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Heteronukleare Moleklle

Unterschied zu Kernen mit unterschiedlichen Ladungen (Z-Werte) unter-
schiedlich
— Elektronen zum Kern mit dem grolsten Z gezogen

— keine Syvmmetrie wm 0 mehr,

. . Na hat 11 Elektronen
Beispiel : NaCl - -
Ol hat 17 Flebitronen

Zu kompliziert: Vereinfachung:

1. Bei Elektronen in gefiillten Schalen iiberwiegt
die Anziechung durch den “eigenen” Ivern
(¥ 2. Elektronen mit gepaarten Spin beteiligen sich nicht
an der chemischen Bindung
» es bleitben nur das 3S-FElektron im Na und
ein Sp-Elektron in Cl zu berticksichtigen.
FElektronenladung verschoben — elektrisches Dipolmoment

@(m Wim de Boer, Karlsruhe Atome und Moleklle, 04.07.2013



lonenbindung vs kovalente Bindung

Die verschobene Ladung erzeugt eine anziehende Kraft zwischen den Po-
len des Dipolmomentes,
d.h zwischen Na™ und und C1 = lonenbindung,

[ Fall der homomiklearen Bindung mit einer symmmetrischen Ladungs-
verteilung

» kovalente” Bindung durch elektrischen Austausch

Durch symmetrische Ladungverteilung muss die molekulare Wellenfunk-
tion folgender Form sein

o=+ AWy

fiir Kernett nnd B.
A muss so gewiihlt werden, dass die Bindungsenergie mit der
experimentellen Dissoziationsenergie iibereinstimmt

A=1=— kovalente Bindung
A<<<< 1= JTonenbindung (Tabelle 5.2)

@(m Wim de Boer, Karlsruhe Atome und Moleklle, 04.07.2013



lonenbindung bei heteronuklearen Molekilen

(@ <Pa>=0 (b)

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

@(m Wim de Boer, Karlsruhe Atome und Molekile, 04.07.2013



Zusammenfassung Heteronuklearen Molekule

Bestehen aus ungleichen Atomen Beispiel: NaCl bestehend aus
b Keine rdumliche Symmetrie. ¥ Na mit einem 3s-Elektron
P Keine gerade und ungerade Wellenfunktionen. ¥ CI mit einem | 3p-Loch
b Auftreten von lonenbindungen ist maglich.

lonenbindung

P Tritt auf, wenn Elektronenverteilung asymmetrisch
zu einem Kern hin verlagert ist.

+ Ubergang zu zwei lonen ist leicht méglich.
¥ Haben elektrisches Dipolmoment p.e=

b Sind meist VVerbindungen zwischen Elementen
aus 1. baw. 2. und 2.- bzw. 3 -letzter Spalte des
Periodensystems.

=

L2 Potentiellz Energis (g}

Lo
T
1

g |-
u H Beispiele fiir lonenbindungen (vgl. e=)
P D(eV) rg(A) p (Debye)
| NaCl | 3,6 2,5 8,0
o] = 1Debye = 3,33564- 10" Coulomb - Meter  mer | 44 13 10
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Periodensystem mit Elektronen-Konfiguration

H 1 [He 3|
ls : : ls

Electron Configuration Table
Li  lBe 3 B TC IN 30 4F 3Ne &
2x - Z]P -
Na I|Mg 2 AEEEEEGEE R L
35 - 3p >
K 1Ca 2jSc 111 IV JCr 4/Mn SFe 6jCo ‘|Mi ®|Cu YZn "Ga 1|Ge 3|SE 4Br sKr a
s R — 3d & J_—LD
Rb 1|Sr 2y 1Zr 2Nb 3Mo #Tc SRu 6Rh 7|Pd S5/Ag YCd "in  1Sn 2Sb 4TE 41 Xe 6
S5 - — 4d > | - -
Cs 1Ba 2[La* Hf 2Z[Ta 3W 4Re 30s ofir 7[Pt SAu SHg TO[TT 1[Pb Z[Bi 3|F'u 4At “IRn 6
Os - Sd > | - Op -
Fr 1|Ra 2[+Ac |Rf 2Db 3|Sg 4Bh 35Hs G/Mt 7|Ds %Rg 9 10 ] ) | o
Ts | = E:'T:f > |- —
I | I
Ce 1Pr ZNd 3Pm 4Sm 3Eu &/Gd 7Tb fDy YHo ™Er 1JTm 1Z¥b TF[Lu ™
5 4 i -

|
Th 1fPa ZU 3Np 4Pu 3Am &C |E|-I. slICT  9[Es 1HFm 1Md 2|No 13JiLr 14
& i | >
Y |
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Vielatomige Molekdle

Neues Element gegentiber 2-atomigen Molekiilen:
geomertische Anordnung der Kerne und Elektronen

Prinzip: Maximale Bindung fiiv maximale Uberlappung der atomaren
Wellenfunktion

Dieses Prinzip bestimmt die Gestalt der Molelkdiile

Beispiel : HaO @ 10 Elektronen und 3 Kerne

@(m Wim de Boer, Karlsruhe Atome und Molekiile, 04.07.2013 11



Vielatomige Molekile

25 und 2p haben unterschiedliche Winkelverteilung, d.h. Elektronen sind
nicht gleichberechtigt. Jedoch sind die Energieniveans fast identsich.

» Die Orientierung verschiebt sich so lange, bis alle Elektronen gleich
berechtigt sind.

»Die neue “hybridisierte” Wellenfunktion z.B. sp” Hybridisierung

st eine Linearkombination von 2s. 2p,.. 2p,,. 2p.

o, = %[;.u+f’f,.-|—f"_!_j+f’:] )
Wy = sy PP, P >
W 5(8 — P, + Fy — F.)

Vv, = (S P P, +F) |

— keine wohldefinierten Impluszustinde.
wel Limearkombination HHII () und 1=1.

@(m Wim de Boer, Karlsruhe Atome und Moleklle, 04.07.2013
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sp Hybridisierung bei linearen Molekulen

Wir sprechen von s p-Hybridisierung, wenn sich emn s-Orbital nur mit emnem p-Orbital mischt. Zur Analy-
se der sp-Hybridisierung betrachten wir die beiden Linearkombinationen eines s-Orbitals mit dem noch
unbesetzten p.-Orbital:

O = 0(s)+c20(p:) (9.6.4)
Dy = c30(s)+ca9(p-) . (9.6.5)

Die Koeffizienten ¢; konnen wir aus den Normierungs- und Orthogonalititsbedingungen

[|<1>I|?l v = 1 (9.6.6)
ffl)?fl); dv = ox (9.6.7)
1 |
D = _—(Q(EJ_Q(P:))
V2
bestimmen. Wir erhalten 1 |
®, = E(@(-F)—@(P:))

@(m Wim de Boer, Karlsruhe Atome und Moleklle, 04.07.2013
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sp-Hybridisierung->Verschiebung der AW

0.2 HERERREREPN tIIizl(q:IuSJqual;)fl‘*\"f-
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Abbildung 9.19: Schematische Darstellung der Bildung einer Linearkombination von - und p-Orbitalen
zur Bildung eines sp-Hybridorbitals.

@(m Wim de Boer, Karlsruhe Atome und Molekiile, 04.07.2013 14



sp-Hybridisierung
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Abhldung 9 20- Polardarstellung der Orbitale der sp-Hybridisierung Der Winkel @ wird gegen die =-

Achse gemessen.

1
B = —(¢(5)+0(p:))
v

M = —(¢(s)—o(p:))

T 1
; . p;=\r;f?:l::-s1':- B(0) = & (liv@cmﬂ)

Atome und Moleklle, 04.07.2013
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sp-Hybridisierung->lineare Molekdle

Durch die sp-Hybridisierimg erhalten wir also zwei entoecengesetzt orientierte Bindungen, die zu einem
linearen Molekil fiihven. Be1 einem Kohlenstoffatom sind zusitzlich zu den betden sp-Hybridotbitalen
noch die 2p,- und 2p,-Orbitale vorhanden, o dass das Kohlenstottatom msgesamt vier frele Bindungen

hat, Ge
18T 5 -

it das Kohlenstottatom etne Bindung mit zwer anderen Atomen emn (8. 1n CO,). so wird ber el-
Tybridisterung der Uberlapp mit den Atomorbitalen fir die beiden entgegengesetzten Richtungen

a 1o

ten, Wir erhalten somit e Imeares 0=C=0 Molekil.

@(m Wim de Boer, Karlsruhe Atome und Moleklle, 04.07.2013 16



sp? Hybridisierung

Fiir manche Verbindungen des Kohlenstoffatoms mut anderen Afomen 1st es giinstiger, wenn das s- und
die bexden p-Elektronen eme rdumliche Verteilung haben, die durch eme Lmearkombination eines s-
Orbitals und zweier p-Orbitale entsteht. Wir sprechen dann von einet sp*-Hybridisierung, bei der wir drei
Hybridorbitale aus Linzarkombinationen der Atomorbitale ¢(s),0(p, ) und ¢(p, ) bilden. Analog zur sp-
Hybridisierung erhalten wir unter Beriicksichtigung der Normierungs- und Orthogonalititsbedingungen

die dre1 Orbitalfunktionen

|
f:-|—\/ECDSqD)

1 1

3
57 ~~/Ef:a::rs,(,o-l—\Et:{:-&.f,o)

1 1

5p? 1/ |
q}]_p — = (@(5) + \6@(?&)) o |
V3 oF =
’/ I /; ‘u‘4ﬂf Vo
sp> I | 3
b = 7 |96) -7+ 50) o _
> > Var
2 | | 1 ﬁ
(I}SP = QD(-?)——Q(}JI]— _@(Px) sp° 1
’ \.ﬁ l\ \-'E \/ 2 L (DBF — \/E

vl VECDS(;)— \/gc:{:-a(p)

Atome und Moleklle, 04.07.2013
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Winkelverteilung bei sp? Hybridisierung

087 0.6
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Abbildung 9.21: Polardarstellung der Orbitale der spo-Hybridisierung. Der Winkel ¢ wird gegen die x-
Achse gemessen.
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sp* Hybridisierung

Ganz analog zur sp- und sp”-Hybridisierung lisst sich die sp°-Hybridisierung behandeln, die z.B. beim
Methanmolekiil CHy vorliegt. Im Falle einer sp*-Hybridisierung mischen wir das s-Orbital mit allen 3
p-Orbitalen. Die daraus entstehenden normierten und orthogonalen Hybridorbitale sind

»? = %(m )+/30 pﬂ-) (9.6.18)
oF = %(0 J”H (p,) — -VI';{,}t:p ) (0.6.19)
¢§P3 = %(o ‘V 39 (Px) )+ V20 (py) \E‘”P-')) (9.6.20)
o7 - %( o) - VIl -/ 2o [p)) (9.621)

Setzen wir in diese Ausdriicke die Winkelanteile ein, so erhalten wir fiir die 4 sp*-Hybridorbitale Maxi-
rifa, die in den Ecken eines Tetraeders liegen. Der Tetraederwinkel 6 betrdgt 109,47° (siche Abb.[9.22p).

@(m Wim de Boer, Karlsruhe Atome und Moleklle, 04.07.2013
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sp* Hybridisierung

(b) H @ i
i . ] 1
RO g
EC Ve ,;2# H
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Abbildung 9.22: (a) Orientierung der vier sp*-Hybridorbitale bei der Bindung im CHs-Melekul. (b) Die
aus der sp°-Hybridisierung resultierende Tetraederstruktur.

@(m Wim de Boer, Karlsruhe Atome und Moleklle, 04.07.2013 20



sp3-Hybridwellenfunktion

Hypridisierung von einem s- und drei p-Orbitalen bei
Kontakt z.B. mit vier H-Atomen.

Beispiel: Athan(C,H,)

C:{2s)(2p) sp-Hybrid

e Jm e et

- ‘; )

x

H H

D

L

R

Beispiel: Methan (CH,)

In beiden Fille liegen 4 g-Bindungen vor.

@(m Wim de Boer, Karlsruhe

Atome und Moleklle, 04.07.2013
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Hybridtyp vs Geometrie

Hybridtyp Anzahl  Geometrie Beispiel
5p 2 linear C,H;
sp’ 3 eben, 120° CyHy
sp’ - tetraedrisch CHy
spd - eben, quadrafisch XeF,
spd 5 dreisertige SEy
Doppelpyramude
spd’ 6 Oktaeder SF¢

Tabelle 9.1: Hybndisierungstypen, Anzahl der Hybridorbitale und resultierende Molekulgeometrie.

@(m Wim de Boer, Karlsruhe

Atome und Moleklle, 04.07.2013

22



Zusammenfassung vielatomiger Molekule

Wichtige Eigenschaften: Eigenschaften:
¥ Molekulare Symmetrie ¥ 2 g-Bindungen
b Geometrische Anordnung b Offnungswinkel: 104,5°
» Bindung durch {iberlappende nicht voll besetzte » Dipolmoment; p = 6 1029 mC

Orbitale
Beispiel: NH. (Amoniak
Beispiel: H,O (Wasser) _ P 3 )

Eigenschaften:

O:(25)(2p)' » 3 g-Bindungen

. - H: 1s * Pyramidenform mit Offnungswinkel von 107°
H: 1s ‘ » Dipolmoment: p =5 102" mC

H

H

Durch die Bindung wird das p-Orbital defarmiert. Es handelt sich hier
um g-Bindungen.

@(m Wim de Boer, Karlsruhe Atome und Moleklle, 04.07.2013 23



Molekulorbitale des Wassermolekils
mit und ohne Hybridisierung

(a)

(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 Wassermolekuls mit hybridisierten Orbitalen.

@(m Wim de Boer, Karlsruhe

Atome und Moleklle, 04.07.2013
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Weitere Hybridwellenfkt.

sp*-Hybridwellenfunktion besteht von einem s- und Beispiel: Aethylen (H;C=CH,)
zwei p-Orbitalen. Uberlagert ist das p_-Orbital.

sp™-Hybrid p.-Orbital

gherlagen

Doppelbindung aus
> einer TT-Bindung aus p_-Orbital

» g-Bindung aus sp-Orbital.

4 spz-DrbitaIe liegen in einer Flache .
¥ Molekiil ist starr gegen Verderhung der Atome.

F Schliefen Winkel von 120 ein

» Ein Elektron besetzt p-Orbital Weiterhin gibt es die sp-Hypridwellenfuntion
. bestehend aus einem s- und einem p-Orbital.
. Beispiel: Acetylen (HC=CH) mit 3-fach-Bindung
» aus 2 m-Bindungen aus p-Orbitalen
¥ und 1 o-Bindung aus 1s-Orbitalen.

@(m Wim de Boer, Karlsruhe Atome und Molekile, 04.07.2013 25



Acetylen Wellenfkt.
mit und ohne Hybridisierung

Abb. 5-28. FElektronenvertei-
l1:|‘n§{ in Acetylen bei sp-Hybri-
disierung. (a) Wellenfunktionen
R bei getrennten Atomen; (b) a-
. und w-Bindungen.

HC =CH Acetylen: 3 Bindungen zwischen C - Atomen @ sp + P, + Py

das H-Atom ist an]die verbleibende sp-Wellenfunktion gebunden'?.

@(m Wim de Boer, Karlsruhe Atome und Moleklle, 04.07.2013 26



Konjugierte Molekule

T-Bindungen bilden iiber viele Atome hinweg
gemeinsame (delokalisierte) Molekiilorbitale.

Beispiel: Butadien (C,H)

antisy mmetrizch

i mitllerer Atomabstand
1

r 'I.{J

ITJ'\

symITatisch o y
=
o

% '.J_J'I
o
=
antisymrmatriach 2 $ *
‘ ‘ i
syrmmetdsch

1 2 3 4
Links: aus den 4 p-Orbitalen kann man 2 syimmetrische und 2

antisymmetrische Molekulorbitale bauen. 'Y, ist fur alle Atome bindan,
Uy nicht fir 2-3. Rechts: dazugehdrige Bindungsenergieen.

Bindungen im Butadien:
» o-Bindungen iiber spE—Hybriden.
¥ 1-Bindung mit 4 delokalisierten Elektronen.

4 Elektronen in dem T-Orbital kénnen sich entlang der
Kette frei bewegen == gute Polarisierbarkeit.

Beispiel: Benzol (C,Hy)

delokaligierte

o-Bindungen
J ; n-Bindung

Bindungen im Benzol:
» g-Bindungen aus sp2-Hybriden.
¥ m-Bindung mit 6 delokalisierten Elektronen

6 Elektronen in dem m-Orbital kénnen sich im Ring frei
bewegen == starker Diamagnetismus.

@(m Wim de Boer, Karlsruhe Atome und Moleklle, 04.07.2013 27



Zusammenfassung

e Die Potenzialkurve E(R) eines zwelatomigen Einelektronen-Molekuls gibt die Summe der
mittleren kinetischen Energie (Eyn) des Elektrons, seiner mittleren potentiellen Energie
und der Kernabstoltung als Funktion des Kernabstandes an. Besitzt E(R) ein Minimum,
s0 15t das Molekul in diesem Zustand stabil (bindender Zustand). Fallt E(R) mit wachsen-
dem R monoton ab, so dissoziiert der Zustand.

e FUr ein starres Einelekironen-Molekul lassen sich die elektronischen Wellenfunktionen

und die Potenzialkurve E(R) naherungsweise durch Linearkombinationen atomarer Wel-
lenfunktionen bestimmen: LCAO-Methode.

Das symmetrische Molekulorbital ¥ ergibt einen bindenden Zustand, wahrend das anti-
symmetrische Molekulorbital ¥* einen abstolRenden, antibindenden Zustand ergibt.

e Das Vielelektronen-Molekul kann naherungsweise mit der Molekularbital-Naherung oder
der Heitler-London-Naherung beschrieben werden. Erstere uberbewertet den ionischen
Antell der Molekulbindung, wahrend letztere den kovalenten Antell uberbewertet.

In einer verbesserten Naherung kann das Molekilorbital ¥**° durch eine Wichtung des
ionischen und kovalenten Anteils erzielt werden:

WM = () Wi+ (1= )W e

@(m Wim de Boer, Karlsruhe Atome und Moleklle, 04.07.2013



Van-der-Waals-Krafte

Auch bei Edelgasen gibt es Kréafte, die notwendigerweise nicht auf lonen- oder
kovalente Bindung beruhen. Diese entstehen durch Dipolwechselwirkungen,
wenn die Moleklle sehr dicht beieinander sind (oc 1/r°):

wenn durch Fluktuationen der Elektronbewegungen zufallig ein Dipol entsteht
und ein benachbartes Molekil entweder polarisierbar ist oder einen
Dipolmoment besitzt, entsteht eine Anziehung (Van-der-Waals-
Wechselwirkungen, benannt nach dem niederlandischen Physiker Johannes
Diderik van der Waals (1837-1923)).

Alle Van-der-Waals-Krafte sind im Vergleich zur Atombindung

und lonenbindung schwache Kréafte, wobei die Induzierter-Dipol-induzierter-
Dipol-Krafte im Allgemeinen dominieren. Beispielsweise nehmen die Van-der-
Waals-Krafte von HCL bis HI zu, obwohl das Dipolmoment abnimmt.

m Wim de Boer, Karlsruhe Atome und Moleklle, 04.07.2013
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Zum Mithehmen

Molekiule: Wellenfunktion aus Linearkombinationen
der Wellenfkt. der Einzelatome
(wie bel Mehrelektronenatome:
Wellenfkt. ist Linearkomb. der Wellenfkt.
der Einzelelektr.)

Homonukleare Molekile:
alle Atomorbitale gleich berechtigt
Heteronukleare Molekile:
Atomorbitale nicht gleich berechtigt->
Kovalenzbindung
lonenbindung
van der Waals Bindung
Hybridisierung der Atomorbitale

\“i I I Wim de Boer, Karlsruhe Atome und Moleklle, 04.07.2013
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