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o WigZkanpfma@Molekiile oder lonen beschreiben?

Bindungstheorie

Valence bond theory Molecular orbital theory
(Valenzbindungstheorie) (Molekdlorbitaltheorie)
(VB) (MO)
mit Hybridisierung ohne Hybridisierung mit Hybridisierung ohne Hybridisierung

(hybridization) (hybridization)
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Was ist das? Einleitung

* Elektronen sind negativ geladene Elementarteilchen und somit Quantenobjekte; fur sie gelten die Gesetzte
der Quantenmechanik

* Fur Elektronen gilt die Heisenbergsche Unscharferelation: Ort und Impuls kbnnen nicht gleichzeitig
bestimmt werden

* Elektronen kdnnen als Teilchen oder Welle beschrieben werden (Welle-Teilchen-Dualismus)

* Wellen kdnnen mathematisch durch Wellenfunktionen w beschrieben werden

h _ )
1927, Heisenberg  Ax * A(mv,.) = ——  Unschérferelation A: Wellenlange
2T p: Impuls
h: Planksches Wirkungsquantum (Konstante)
" i x: Ort

1924, de Broglie AN=—=— Welle-Teilchen-Dualismus
p mv
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Was ist das? Postulate der Quantenmechanik

Schrodinger Gleichung
* enthalt Wellenfunktion ¥ — beschreibt die Ausbreitung von Teilchen im Raum bzw. ist die Wahrscheinlichkeit, Teilchen in
einem bestimmten Raumvolumen vorzufinden
* Jeder Zustand eines Systems wird so vollstandig wie méglich durch eine Wellenfunktion W(q,, ...q;,, t) beschrieben.

* Die GroRe W* W ist proportional der Wahrscheinlichkeit, q, zwischen g, und dq zu einer bestimmten Zeit t zu finden.

jRaum\P*\Pdf -1

w mathematisch: komplex konjugiert

« Quadrat des Betrages [()]* gibt die Wahrscheinlichkeit an, das Elektron (zur Zeit t) am Ort x aufzufinden

* ein Spezialfall der Schrodinger Gleichung ist die zeitunabhangige Schrodinger Gleichung — beschreibt Systeme, bei
denen die Funktionswerte und die potentielle Energie nur vom Ort und nicht von der Zeit abhangen — solche Zustande
werden als stationare Zustande bezeichnet.
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g Abgfzugft: Sghigdinger Gleichung

* Die Schrodinger Gleichung ist eine Differentialgleichung und enthalt in der zeitabhangigen Form die sogenannte
imaginare Einheit und wird mit Hilfe sogenannter Operatoren geschrieben.

* Fir jede beobachtbare Eigenschaft (Observable) eines Systems existiert ein entsprechender linearer, hermitescher
Operator; die physikalischen Eigenschaften der Observablen konnen aus den mathematischen Eigenschaften des

zugeordneten Operators abgeleitet werden

h? _
_%vz + Viz,t)| ¥(z,t) = Ey(z,t) zeitabhangige eindimensionale Schrédinger Gleichung

* Inihrer einfachsten Form lasst sich die Schrodinger Gleichung schreiben:

HY = E W stationdre Schrodingergleichung
LH Energiewert

Hamilton Operator
Hamilton Operator: - Rechenvorschrift, die auf die Wellenfunktion angewendet wird

- Gesamtsumme an kinetischer und potentieller Energie
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T: Kinetische Energie: Elektron , bewegt” sich um den Atomkern

H =T +V . o ek .
— — — V: Potentielle Energie: Anziehung zwischen Elektron (-) und Kern (+)
. . . 2 1 2 2 2 ) hz
Kinetische Energie: === T = — mv = — \p, + P, + P T = — — V2
y z
2 2m umformen 2m
Potentielle Energie: Herleitung aus dem Bohrschen Atommodell =
Ep0t=V= f chr v/
Hido N =g~
82 7 e4m22 1 €7 4megr? T Ameyr?
F = — = — = __ e (r1 e
BHEHT thgﬂz ﬂz e 471-50;[’; rzdr— Ame,r AtoaSern C
B = 1= Emvz Elelj._iron FZ
. : o
E=T+V=cmv?e-— o e -
dmeer e
e mv2: e?
F,: Zentrifugalkraft R =
F.: Coulombkraft = mv? = b= Bmeyr
4meyr
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2 einsetze” _
m VY + (E-V) = 0

- Y, die Losungen der Schrodinger Gleichung sind, sind Eigenfunktionen.

— Energiewerte, die zu den Eigenfunktionen gehoren, sind Eigenwerte.

Warum?

Fir die Bildung einer chemischen Bindung ist die Energie von Interesse:
> Jedes System strebt nach dem stabilsten Zustand, d.h. einem Zustand niedriger Energie

» Damit zwei Atome eine Bindung eingehen und ein Molekl bilden, muss die Energie des Systems niedriger werden
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1s-0rbital 2s-0rbital 3s-0rbital
n=1 n=2 n=3 Px Py

) AN ~ 1.

I P 2 z
s-Orbital p-Orbital d-Orbital
(=0 =1 1=2 P2 y
© 2007 Walter de Gruyter, Riedel/Janiak: Anorganische Chemie.
X
» Aufenthaltswahrscheinlichkeiten (W?2) der Elektronen - S -

» ein s-Orbital, drei p-Orbitale, finf d-Orbitale

© 2007 Walter de Gruyter, Riedel/Janiak: Anorganische Chemie.
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Hauptquantenzahln n=1,2,3, ...
* GrofSe des Orbitals

* Energie (vgl. Bohr)

* Gesamtknotenzahl: n-1

Nebenquantenzahl | 1=0,1, 2, .., n-1
* Gestalt des Orbitals

* Gesamtdrehimpuls
* | Knoten im Winkel (X) Teil

Magnetische Quantenzahl m,
* Orientierung des Orbitals im Raum

1
Spinquantenzahl m, m, =17 af; 1,

m.=1, -1, .., 0, ..., -l

/i
4

Energie A

spin up +1/2

CHEMIE UND PHARMAZIE
'qenzahlen

ms= -2 -1 0 +1 +2
dyy dyz dy, dxa-y2 dz2
3d
=2

4s
n=4 |=0 m = -1

+1

Px

3s
n=3 |=0 m = -1

P

+1

Px

2s
n=2 1=0

| l spin down -1/2

1s
n=1 1=0

Pz

Reihenfolge der Besetzung

von Unterschalen

Schale

=
Q 7s\.7p

P \s\ 6p (\.6d

0 \?p 5d

5f

N

Lf

Unterschale
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1. Hund’sche Regel . Der Grundzustand eines Atoms hat stets die hochste Spinmultiplizitat.

Unter den Zustanden hochster Spinmultiplizitat ist derjenige der
Grundzustand, der den groRten Wert von L hat:
L=, mu
1

Die Energie eines Zustands steigt mit J an, wenn das teilweise gefillte Niveau
weniger als halbbesetzt ist. Anderenfalls fallt die Energie mit steigendem J:

J]=|L+S|,|[L+S|—-1,..,|L=S|

2. Hund’sche Regel

3. Hund’sche Regel

Termsymbole:

25‘»+1LI
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ieeifich, obgtwasdhit i | JO- oder VB-Theorie beschrieben wurde ¥

z.B. Das O,-Molekdl o |
Valenzbindungstheorie (VB) MolekUlorbitaltheorie (MO)

_____________________

...........................

Zwel verschiedene Methoden, die das
(2p 2p) & %AT—\ "'C‘ﬁ-::lm\;;) s/SOMOs

°® °®
| O ® O I gleiche Molekil beschreiben.
|
. 2p *l + * / \\:\‘\ *l * + 2
' ! AN e i
°® °® v . A |

Beide Methoden haben Vor- und

energy

NaChtelle (Zpy+2py)& \\\:\% %/'//n @(ZPﬁsz)
. . . (2py + 2py) O..C) o
Beide Methoden sind Grundwissen e i P
der Anorganischen Chemie. wombeahos T
—”’ ””””””””””” ” \\\\\\\\\\\\\\\\*\
Welche ist besser? e o2 Tt

e /’_c;,s—”’
Antwort: é und e 25 +29)
M 0 Atom 0, Molekl 0 Atom




LUDWIG-

MAXIMILIANS- ™ EA KL TAT FUR

UNIVERSITAT

MUNCHEN CHEMIE UND PHARMAZIE

MolekUlorbitaltheorie (MO)
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Einfiipfing j dighf )-Theorie mitgHilfe des H,-Molekiils\;

1
Ordnungszahl —— 1 H
d.h. 1 Proton
1 Elektron
Elektronenkonfiguration des H-Atoms: 1s! n — 1

H befindet sich in der 1. Periode der Periodensystems
d.h. die Edelgaskonfiguration (volle Schale) wird erreicht mit nur insgesamt 2 Valenzelektronen

Wie kann das H-Atom eine Edelgaskonfiguration gewinnen?

(i) Ein zusatzliches Elektron aufnehmen unter Bildung des H-lons
(ii) Die Bildung eines H, Molekiuls, in dem beide H-Atome jeweils die Elektronen teilen (ein Elektron pro H-Atom)
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aBifhe bildji€he BEs e' Ing der Bildung des H,-Molekiils

A
+ Werte A
'
Q2 '
(@) '
GL) ]
L
[ O 7 >
L oA A r/A
" ) , (der Abstand zwischen den beiden Atomen)
1 ' '
(]
i A :
- Werte \ '
,I : A . '
[} ° . . [
1 Atome nahern : ' '
] sich anund ' \ "
! dadurch steigt ' \ X
Energie erreicht 1 die Energie . '
+ Werte, weil die ,' aufrgrund der ' | Der Anstieg der Energie lasst nach,
AbstoRung J’ steigenden ; ' weil die Atome den Abstand
zwischen -~ AbstoRung . \ erreicht haben, in dem die Atome
den Atomkernen zwischen den : Wenn die Atome sich eigentlich vollstandig voneinander
so grof} ist beiden ' voneinander entfernen, getrennt sind. Dies bedeutet, dass eine weitere
+ geladenen steigt die Energie Entfernung der Atome nur wenig
EinfluR auf die Energie hat.

Atomkernen

O ©O@ W O O
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Matbefhatisch€ Beglhrgik g der Bildung des H,-Molekuls

» Elektron ist Quantenobjekt - Eigenschaften bzw. Verhalten wird durch die Quantenmechanik beschrieben
» Elektron kann als Teilchen oder Welle beschrieben werden

» Elektron als Welle wird mathematisch durch die Wellenfunktion beschrieben _ _
Wellenfunktion, die das

Wellenfunktion. die das WeIIenfunk’Fion, die das i,aﬁ?rrﬁsoft::ﬂe(ﬁso") des
bindende Molekulorbital (MO) des H,-Molekiils 1s Atomo:bltal (A(?,) des H. beschreibt
beschreibt H-Atoms r'1amens b
H. beschreibt \ l
bindendes MO, additive Kombination: \Pb = (pa + (pb
antibindendes MO, subtraktive Kombination: Pab () = @2 - P

Ha Hb
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ieatStehengdie hiffide e und antibindenden MOs des H,-

Knotenebene
A Mathematische
Betrachtung:
”r .
e > ,Sprache” mit der das
6@‘ 0(\}6\{ Verhalten von Elektronen
Energie & ‘5\0000‘ ~ beschrieben wird, ist:
X o .
? <
\,;o’é %% w(1s) (H1) - y(1s) (H2) Mathematik

)
6@‘?}'{:&
S
P Zunahme der Elektronendichte

] 4 zwischen den beiden Atomen
v(1s) HDA A wlts) (”sz' :
: : o :
: : 46y, S Qe,
I 7€ g, On

Q
e'é‘,,e’:j S~ ° °
9~
Atomkerne der Atome ‘e w(1s) (H1) v(1s) (H2)
H1 und H2
Ny J
Y

v(1s) (H1) + y(1s) (H2)
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Molekiilorbitaltheorie (MO)

Energie

A
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-

@FSchemas flidas H,-Molekul

“
-
-
-
-
L d
-
-
-
-
-
-
"
-

“a
-~
~
-
~
~
~
o
-

Hy H

(Hatom a Hatom b) (Atom b)
. J .
Y Pfeile = Elektronen
(Ho-Molekadil)
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e  undietzfmi of tal-Bildern statt Wellenfunktionen\:

AOs werden linear kombiniert und bilden MOs
A > A
4 N\ 4 A\
“ ------------------------- S * “AC)
A - (hoher in der Energie)
.. \\0
AE(ii) ré\ ------------------- Bindungsachse
.- o
L 0‘ ,\@*\\0 Drehachse
o |1sAO 1s AO Jtte \-\(\e 00
‘D el Atomkerne
GCJ .:.’::.---------.". .....
w | T A
\\\\\ 0
O O s
AE(i) | egye o,
\‘!Z{ fon
B S o5 MO
(niedriger in der Energie)

................ Bindungsachse

Drehachse
Atomkerne
H-Atom H-Atom H,-Molekdl
“‘llllllllllllllllllllllll,’
S AE() > AE() :
* "

"llllllllllllllllllllllll‘
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Bildliche Darstellung Nr. 1 Bildliche Darstellung Nr. 2 Bildliche Darstellung Nr. 3

A

*

— \Vab --------------- I
Antibindendes MO o5 MO |
des H,-Molekiils (h6her in Energie)

Atomkerne

Energie

v(1s) (H1)  y(1s) (H2)

Pa ?p
R e S
y(1s) (H1) wy(1s) (H2)
N J Bindendes MO s MO
®© O

v des H,-Molekiils (niedriger in Energie)

1s AO 1s AO y(1s) (H1) + y(1s) (H2) N g y
H, — H,

(H2-Molekal) (H,-Molekiil)
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Wieso ist AE grol3er als AE ?

olRer als -

Schlechte Skizze ? Bedeutungslos ? Ausnahme ?

> wegen Uberlappungsintegral S

. Molekdal
Energie R . olextis

I+

| Q
I+

0|l
)

“\\nur wenn S =0,
IStAE=AE )

cemepeneaes - Wap'-.-.-Energie des antibindenden MO des Ho-

)

N
~§

Hp,

E = Energiewert,

der durch Lésung

der Schrédinger-Gleichung
erhalten wurde.
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D Uglr jppungsintegiz

» Elektron-Elektron-Wechselwirkungen treten auf .
a = Ho,dt Coulomb-Integral
» koénnen nur mit der ,Sprache” der Quantenmechanik J’(pﬂ ZPa oulomb-integra

beschrieben werden

}3 _ f (pA*H(deI Austausch-oder

_ Resonanz- Integral
Austauschintegral B: resultiert aus der Antisymmetrie-

Forderung fiir die Wellenfunktion - math. Beschreibung S = f ©5 @pdrt

Uberlappungs-Integral
— klassisch nicht interpretierbar

Coulombintegral a: AbstoBung von Elektronen

S (Uberlappungsintegral)
Coulombintegral Austauschintegral '

Energie eines MOs \ o + E’ / V
T~ E = —
1 £ S
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1onische Resonanz
A

v = 0a(1) 05(2) + 0s(1) 0a(2) + A [@a(1) 9A(2) +os(1) 05(2)]

Mathematische Beschreibungen:

» mogliche Elektronenzustande kdnnen mittels

verschiedener Methoden berechnet werden. H!MG = (o + (.PB)] . (Op+ (PB)I ohne CI

» Verteilung” und ,Zuteilung” der Elektronen

Bindungspartnern wird unterschiedlich . v ’
berechnet beriicksichtigt nicht gentigend e — Korrelation

= "falsche Dissoziation"
VB tiberschiitzt e — Korrelation

YO = (ot o) (@a+ @p) +k[(@a— ®p)' * (pa—0n)']

= yPap(1) * Uan(2) + k [yap(1) * W'ap(2)]

= (‘PhAB )2 +k (WHAB)E
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«

¥ Cofffig rjon Interaction

[y + by) X (d, + ¢ ]

= ¢.2 + 2d,0, + d,2

LIJMO

entspricht ionischer Struktur in der entspricht kovalenter Struktur in der entspricht ionischer Struktur in der
beide e am H, lokalisiert sind ein e an jedem H-Atom lokalisiert ist beide e am H, lokalisiert sind
@ & & =

Dies wirde bedeuten, dass 50% der yMO Wellenfunktion einer ionischen Beschreibung entspricht 11??

&3
S
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A

Aber was ist Configuration Interaction (ClI) : yM©

. . Vab
. -
.’ -
o’ ©
-
4 -~
4 ~
14 LS
14 -~
4 -~

Energie

wy
~
-
-
~ .
- -
- -
- -
-~ -
- -
-~ -
-~ -
~, ’ﬂ
-~ -

(Atom a)

y

7 Cofifigliration Interaction

Cl 9

=

Beide e besetzen das
antibindende MO

Das energetisch
niedriger liegende
bindende MO

ist nicht besetzt (leer)

H

(Atom b)

Dieser Zustand muss in der
Berechnung auch berticksichtigt
werden.

Ohne Berlicksichtigung der
“Configuration Interaction” ware
die MO-Beschreibung des H,-
Molekuls “zu ionisch”

— Cl wichtig fur die
Beschreibung des H,-Molekuls
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e kong€n AOs kombinieren, um,o MOs zu bilden?

o B

y ,Hantelteil”“ schwarz
A—A Diatomares Molekul, das entlang der x-Achse liegt - o-Symmetrie und weiR bedeutet:
X . unterschiedliche
74 Addition Vorzeichen des
AO + AO > MO Orbitalteils + oder —
—> Kombination
(i) = o s . o gleicher Vorzeichen
bedeutet Addition
o (] o0 oder . und somit Bildung
eines bindenden MOs
.. —> Kombination
(i) s + Px > © ungleicher
.( ) Vorzeichen
. “Q oder .Q bedeutet Subtraktion
und somit Bildung
(iii)) py + Px > Cp eines antibindenden
MOs
- &0 CoBB» ) oder ol
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[

\Abre ' 7 AV IS { ini,eren, U 1 T |V|0 zU bilden?

y
fA—a | .. | |
» X Diatomares Molekul, das entlang der x-Achse liegt - n-Symmetrie
. ¥
AO + AO > MO
('V) py + py > TCy

oder 5

(V) Pz + Pz > T,

. A

oder
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A D¢ T .' LV ischen_g-.und MO

£

Atomkerne Atomkerne

(Rotation um diese
Os Achse ist moglich)

Bindungsachse - Bindungsachse
© (Elektronendichte liegt ober-
und unterhalb der

Bindungsachse;

(s AO + s AO) (py AO + py AO) Bindungsachse liegt in einer Knotenebene)

-D Bindungsachse
(Rotation um diese \ Bindungsachse

Achse ist moglich)
*
cSS L

(s AO - s AO) @

(Py AO - py AO)

(Elektronendichte liegt ober-
und unterhalb der
Bindungsachse;
Bindungsachse liegt in einer
Knotenebene)

AN
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i€ epfSteffefinichtbindende MOs?

2p, Gesamt-Uberlappung =0
¥ Uberlappungsbereich

y ,/ mit enetgegengesetzten
i ’; Vorzeichen

“_ Uberlappungsbereich
* mit gleichen Vorzeichen

2py 2s Gesamt-Uberlappung = 0
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F J

"Dagg@lsghema des 0,-Molekiils

1. BEiSpiEI.‘ 02 (20 - 2py) D.D‘ — ©Op -------- > LUMO

foeen - » HOMOs/SOMOs

Y, @O (p,-2p

Energie
—
N
©
<
N
©
=
~ \\\\
~ ~ .
rd
rd
rd ’/
3
*

2ps +2p) BB % Gp

keine Mischung der 2s und 2p AOs

bei der Konstruktion des MO-Schemas o *
_—%\\ s
_——"——— 2s - 2s \\\\
2s %\\\ ( ) _,—% 2s

(2s + 2s)
O-Atom O,-Molekdl O-Atom
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engflelgtronen und Rup felektrone

_ 16 b [
8 Elektronen insgesamt —— 8

Rumpfelektronen

Valenzorbitale, die die Valenzelektronen enthalten
(die Valenzorbitale sind die Orbitale mit der

hochsten Hauptquantenzahl, die Elektronen
enthalten)

Zahl der e in bindenden MOS = Zahl der e in antibindenden MOs

Bindungsordnung =

Gesamtzahl der bendtigten e, um die Atome (die miteinander verbunden sein
sollen) durch Einfachbindungen zu verbinden
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2. Beispiel: HCI

LCAO: linear combination of
atomic orbitals

HOMO: highest occupied
molecular orbital

LUMO: lowest unoccupied
molecular orbital

L T -~
< Cl-Atom HCI-Molekul H-Atom x
(0] v,
~ _| Grenzorbitale:  _____________. > NG . ; z ; ;
@ 0 HOMO und LUMO 0™ WO > zeigt, ob das MO - oder n-Symmetrie besitzt
o . N
@ ) \\ _______ zeigt wie viele e” besetzen ein MO
L P 8 @) _______——-\"::\ ___________ diamagnetisch weil alle e” gepaart sind
’ . O E O W W W W = W ‘ ’/I \\\ ‘ _________ \_v\___-
_' P R \\ . O O W = W = W
i LY YR S — AL =g :
Energie " e 3 % '
nlmmt ab L e \‘\\\\\ ————————————— ‘l; 1S AO "
: -20_ A \‘\‘\ ___—”———éb S -
Y Z | l - R
| mo ....'. 3 ‘
-30 — Die AOs, die an den Bindungen RET
4 beteilgit sind, hangen ab von el . . .
K ; . *«., zwei der MOs, die durch die
’ deren Energle, Symmetrie und .-*" LCAO-Methode gebildet werden
40—
relative A
Energien der oe®
AOs und MOs ot
'50 I ...'.
N .:.‘qt;‘: _______________ » zeigt, ob das MO nichtbindend ("),
\ | * -------------------------------- * e bindend (¥P) oder antibindend (¥*) ist
-60 —

Zahl der bindenden e - Zahl der antibindenden e”

Berechnete Bindungsordnung (nach MO)=

Berechnete Bindungsordnung =

Zahl der e, die gebraucht werden, um je eine Einfachbindung zu bilden

2-0 _,
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BasogSchema des F,sMolekiils

3. Beispiel: F, S N i

2p, -2 L N > HOMO
o B ,,H H NG
Vi N ‘o (2pz 2pz)

T l z/, ’:}% l 2p
(2p, + 2,) & ‘H’ % g @@ (0. +20.)

(2px +2p) OB % Gp

Energie

T 2s - 2s \\\\
2s %\\\ ( ) _,—% 2s
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MUNCHEN

. pés O-s¢hdma des N,-Molekiils

4. Beispiel: N,

/ \
o ; \
2 o ne e 3‘\\'\\'*; ~~~~~~~~~
2 A N nf T LUMO
LIJ ,/, /l:/ \\\ }\\\\
2p * + + /‘{/\\ i\\\\ + + * 2p
| | | SN Ty | | Welche MOs sind von dem s/p-Mischen
, \‘\\\ ':\\ ,,'G ' \\
AR AN | i N Pl der AOs betroffen ?
/) ‘\‘ \\\\ ,/’; ____________ :\_\_ _,£¢ \\\ e HOMO
’ \ VN , \\ T \\\ -
* Alle 0 MOs weisen s- und p-AO

‘ i | i N \ Beitrage auf, aber nicht die m-MOs.

’ ’ \ \
/ /’ \ \ / \ \
K , \ \ ’ \ \
/ L, \ \ / AN \\
J , \ \ , N N
, ’I \ \\ // \\ \\
, . .
LS P NN * Die m-MOs sind nur aus p-AOs aufgebaut
// ,/ \ - ~ 0S \‘ \\
’ ’ \ -~ S<J N \
’ -\ o
r, .- NN
-- AN \\
\\ \

\ ] S~o
\ ] S~<
\ ] S~
\ 1 ~eo .\
\ [} -~ \
/ <~ \
- \ ] ~< \
/ - -~ W\
/- \ ] Seo My
2s - \ ! <
< \ / - 2s
\ [} _--
\ _--
\ _--
\ -
-
/,,
/,,,
/,,,

S~
~
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DieddisSchungtier e -AOs in dem IMO-Schema von

! \
! \
I, \
i \
(0] /
/
/
) /
II \\‘
o /
) n* / ) *
c :
I ,’ \
;o
I, ,’ '\
\ T
II,' '\
I' AN
.
4 \
2p ; \ ,
Y o
)
; / — O
A S
“ ~ o B
N .
‘\ v . —_—
\ / T
G | ' >
NESTT T T U T U U PP U RRRSRP PP PRI I
) e
‘ﬂ_/ -------------------------

T s\\\\\ > __ ©
= o
Cs ‘\_H_—'.’ ...................................................... B e
....................... > o
kein s/p-Mischen der AOs, 0O, MO-Schema: fast N, MO-Schema :
nur reine Uberlappung von 'reine' Ubelappung der Mischung der 2s und 2p AOs;
entweder 2s oder 2p AOs 2s oder 2p AOs keine 'reine’' s und s bzw. p und p

Uberlappung
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 der @7 Gr £t fids-Lewis-Struktur aus dem MO-Scl

A
, . Gp* Schritt 3

f) ’I \‘ Beide n, MOs sind jeweils durch 2 e” mit entgegengesetztem Spin besetzt,

1o ‘..,.. .., aber die entsprechenden r,* MOs sind mit nur jeweils 1 ™ besetzt.

acJ :' %% ";--------------------;, seoeseeseeoooo---oooo» Deswegen ist nur 1 e pro m, MO ein bindendes e” und das andere e” in dem n, MO

. H < . . - . . .

L } < ist das Gegenstiick zu dem e” mit gleichem Spin, welches das n,* MO besetzt. Hieraus

ey "‘ resultieren zwei nichtbindende e’, aber sie sind kein nichtbindendes Elektronenpaar,
$ | + | ~ Ny 4 weil sie zwei unterschiedliche MOs besetzen und gleichen Spin haben.
S | (\\ p ; z 2p
vy S Ty Ty

\ “\ L 0‘ ,/' l O O |
RN -7 / . o @ o
& ’ ’

N N - ST
: \ y) -y
=N ’ &
N\ / o
L4

SN - B i > Schritt 2
% P ’.: Ein vollbesetztes 5, MO (enthalt 2 e mit gegengesetzten Spins);
""_'.'.'.'.'_'.'.'.'.'.'_'.'.'_'.'.'.'.'.'.‘.“ Weil es kein vollbesetztes o,* MO als Gegenstuck gibt, entspricht dieses

e’ Paar einer o-Bindung.

s *
P -.Os
_‘——_-;— ‘\\‘\\

- "IIIIIIIIIIIIIIIIIIIII"

jo—ol
2s %:::"" P
Schritt 1
2 €7 in og (vollbesetzt) und 2 €” in o¢*
(vollbesetzt) entsprechen zwei nichtbindenden Elektronenpaaren

" og

&

S TTTT I I LTI I T It (freie Elektronenpaare). Ein freies c—Elektronenpaar pro Atom

lo ol
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DasiG#VolekilsEin DgAto i zwel nt-Bindungen und keiner o-Bindun

r
.

sRETERTEESEEEnEERERREERTe, 5. Beispiel:Cz

*
.

Energie

N
_T;
;,l <
/

I}
!
\

\\ /’

.---)‘--- fFEEEEEEEEEEEENENNNgE
—
—

N
©

>
\\
//]

Q
©

LA Rl REN RN NENNENRENENNERENERNN NS

~ \-
P
,]
Q
©

\\ /// \\
| i S

\ VS g ~<"7

\ . "

~
-~
~
~
~
‘-.---.
N
(N
N
N
-~
Cd
rd
Cd
- s
s,
=
~
-~
\\
’
/
’,
’
’
’,

/ ’ VN / MY Y b .7
II ,‘.----“---w--------’------l‘\\ \ \\ ..----‘ / BeldeCAtomebeSItzenJGZG
, y N / \ /
S v O NN AN . in den 2p AOs - daher bleibt das
’ \ / \ \ .
d - <.t Os o o MO leer, es gibt
1 / ,-\— TS \ \ px
/s T \ i RSN ey —— keine o-Bindung
/ ’/” \ ) \\\\ AT . . .
Al \ ] RRTRN keine s-Bindun n1,-MOs haben eine niedrigere
S Lo-” \ , BT c 9 pTVI™ _
2“%“\\ v ! ,/% 2s | T Bindung Energie als die 6,,-MO,
RS \ ! PP R 4 deswegen werden die n,-MOs
\\\ ‘ I ’4” L) - .
~~a ) - ICbCI erst geflllt. Daraus resultieren
\\ _L’” I .
C +Y Os C \ 2 x n-Bindungen

n-Bindung
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7 (2
[ X
] ~ .
Dasg¥10g8chema des HE-Molekuls
A .
H-Atom HF-Molekul F-Atom
6. Beispiel: HF e
’ o Energetisch ndher dem H 1s AO
,L’ x :,,——‘_‘Cc:\ R > als den F 2p AOs, daher mehr
Z —”—_”_.". ---------- “-\ --": H_Charakter
1s AO \=1::------------------------------------l; ----------------------------------- S
% \\\\ \“ E
o \ + Je groRer die AE zwischen
o \ \ den (iberlappenden AOs der
8 ‘\ unterschiedlichen Atome, desto
L \ : polarer wird die Bindung
8 @ \ » zwischen den Atomen sein.
i TR ATV VI Y N
\‘\ : R ‘\ --Y .........
\\\-" ’: ’/’,— | v | v I 2p AOs
c-MO energetisch naher an den R EEEET P EEEEr T PSR E
F 2p AOs als an dem H 1s AO, PN T el
daher besitzt das e S T*---..s Die F 2p, und 2p, AOs sind in die falsche
. Qo0 K Richtung orientiert, um mit dem H 1s AO
6-MO mehr F-Charakter Cemmmssssssssss . i i
(grélerer Koeffizient am F) und das Uberlappen zu konnen, deswegen
L . Wy nb entsprechen die e-Paare, die sich in
einzige bindende Elektronenpaar # ‘ __________________ % ‘ 2s AO den F 2p, und 2p, AOs befinden
ist mehr am F lokalisiert als am H, y z ’
. ) nichtbindenden, freien Elektronenpaaren, die
und demzufolge resultiert eine polare

. St1y 5 am F-Atom lokalisiert sind
kovalente Bindung der Art: °"H-F
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MONCHEN CHEMIE L{ND PHARMAZIE
Niesp#ibt esgfichtifhdghd@ Kombinationen im HFE-Molekiil?
- I dd ! po

(i) Keine Uberlappung zwischen den H 1s und F 2s AOs aufgrund des Unterschiedes der
Energie dieser beiden AOs, der zu groR ist fir eine effektive Uberlappung.

b
H F G
i @ + @D - @
Das F 2p, AO besitzt die richtige Nur Lappen mit gleichen Vorzeichen uberlappen.
Symmetrie, um mit dem H 1s AO Die Bindungeselektronendichte liegt entlang der H-F-
liberlappen zu kénnen Bindungsachse, daher o

Lappen mit gleichen Vorzeichen Uberlappen

H F -
i) @ . -
o~ Lappen mit

unterschiedlichen Vorzeichen

Die GroRe des Uberlappungsbereiches von Lappen mit den

gleichen Vorzeichen ist gleich der GroRe des Uberlappungsbereiches
von Lappen mit entgegengesetzten Vorzeichen und deswegen entsteht
eine Gesamtuberlappung von null - entspricht einer

nichtbindenden Kombination.
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igse’zibt esic

fingkn e Kombinatignen im HF-Molekul?

F

H
V) @

e

H F

Y @ + O

Das F 2p, AO besitzt die richtige
Symmetrie, um mit dem 1s AO des H-Atoms
uberlappen zu kdnnen

— Lappen, die gleiche Vorzeichen haben, uberlappen

Lappen mit
unterschiedlichen Vorzeichen

Die GréRe des Uberlappungsbereiches von Lappen mit

gleichem Vorzeichen ist gleich der GroRRe des Uverlappungsbereiches

von Lappen mit unterschiedlichem Vorzeichen, und deswegen entsteht eine
Gesamtuberlappung von null - entspricht einer nichtbindenden
Kombination.

G*

e
\

Keine positive Uberlappung (nur Lappen mit entgegengesetztem
Vorzeichen), daher entspricht dies einem ¢*-MO

Lappen mit unt__erschiedlichen Vorzeichen:
keine positive Uberlappung
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-

- ” Dg \JO- chema vonBeH,

A Be-Atom BeH,-Molekdl 2 x H-Atome
yt 530,
X ’t/ \\\

5 et —_— GS\* Nichtbindend; beim Versuch die beiden

e ¢* AN __.---" H 1s AOs mit dem Be 2p, (oder Be 2p,)
’," L \\\ \\ ____-“" AO zu uberlappen, resultiert keine gesamt
i . )\_--\\"' positive Uberlappung (bildlich: der Bereich

2p T s N\ der bindenden Uberlappung = dem Bereich

\ s/ AN \ der antibindenden Uberlappung) z.B.

’>\ \ L \\\ \\\ _.-- Uberlappung gleicher Vorzeichen
) //“ NN
N ,I \‘ \\ \
’ \
q_‘) Vi \\ AN \\ TE-. AR
o L \ NN Uberlappung
/ \ N \ i
o) / X NEAN entgegengesetzter Vorzeichen
cC i \ \\ \
Lu //’ \‘ \\ \\
’ \ AV
7 \ AN
Vi \ AV Y
L \ \\ \
, \ \ \\
,/ \\ \\ \\
\ Ay
28 Q \ \\\
~ \ ARY
\\\ \\ \\\\
O \ \\\
. \ \\
~ \
~ \
A \ ( [>< ' -z=
\ o = | | 2 x1s AOs
N \ Op  __oomTT

-7 niedrigere Energie als die von Be 2s AO

Be 1s AO nicht berticksichtigt \\ ,——’G' aufgrund:
weil es kein Valenz AO ist S

(es ist ein Rumpf AO, weil es die

niedrigere Hauptquantenzahl von 1 besitzt) Q00

(i) H 1s AOs besitzen eine niedrigere
Hauptquantenzahl als die von Be 2s AOs

und

(i) Be ist elektronegativer als H
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" /7 DB g der MOs.in BeH,,

AOs MO

L

H-Atom Be-Atom H-Atom BeH,>-Molekul

O’
L]

OO0 @& @ @ O
-ED

oo O O OO0
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MUNCHEN CHEMIE UND PHARMAZIE

Energie (eV)

-

N
©

2s

feHd upe Hybridisierung

Be-Atom Be-Atom nach der Bildung BeH,-Molekdul 2 x H-Atome
y von sp-Hybridorbitalen
4 \
i 4 * \
« /// 2 X \V \\
// \\
z // ‘\
’ \
// \
] e / ‘\
4 \
.......... ,’:---------- \
< - TT=" / \
AN nb e \
Cea 8 \\ 2 X 4 ,/ 8 \
® . . ®
\\ ,'/ nb \\
\\ // 2 X v \\
AN A A (’/ \\\
,,/, | | \\\ \\
P \ \
- N \
,,,/’ D‘ .O \\\ ‘\‘
o S \
,,,,, 2 X \ p \\\ \\
,,/ \\ \\
% ‘ -7 \\ \
\\ \
\\ \\ A 4
\
° e |
N ,/
\ o 2 x1s AOs
\\\ ,,,/
\\ ,/,
\ 4
AL AL
Ly [y
a0 OB
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-

C-Atom

Energie (eV)

2s

PEETIN

P FAKULTAT FUR

CHEMIE UND PHARMAZIE
/o
AS :

-

CO,-Molekiil

-
- -
- e

. ~

ades CO

olekuls

2 x O-Atome

.
*
*\
I — '
. / \ Gp,' X
Sao N e
Bab L T T Tl
/ PN
et =- . z
AN .
N .
,{/ —— 05" '\ 4 x MOs werden durch die Uberlappung
/s " .
/ - / N . \ . .
N et N der 4 x AOs gebildet:
// S .-q.-—_—-\..__:\
”
RS N N PN C, 2sund 2p
/ f VP ’ X
/ '/ d )'\ \
4 ~ PR YR \
Ve SORETI N \ O, 2px, 2px
’ ,/ \\\ \\
/ .’ AN \
4 s AN \
// ol \\\ N
’ <) N AN
v N \
) N \
, NS \
/ N
/ / A
’ NN
4 4 Na N
’ ’ Ny N
/ ’I \§\\\
—
D AN AR PR PR
AN I AN Qg . . .
(NN a==" SEeay nb AN Q Y . .
N -7 S T N . . s
//\ N 'o ,‘ \\‘, . A \‘
N . e [

// \\ SN ] A m s m s A " “
’ \ N . ’ el ) () A
4 \ N . P =7 L "

\ \\ Sl PR e -7 P 1 L '
J \ D R - _,—’ ,/// ' T .'
. 72w s e e el
.” A L] A "
A\ . \J N
3 D A
'

’ s
4 7 7
’ Sy e 7 7
/ - 7 .
4 s
/ K 4 \2p ‘. .
’ ’ // . X e “~ ¢
. -
’ -

.'---.---—" 4

’
\ ___...-.._.// ,

= ~ o“‘ .’
~ \ d

7
N h \ Gp ,'
/r
- AT ARNPYE
-
< Lamme --.,‘..

P -
.
o " og !
g
- S *
~ Phd
-~

~ -
S etennma=="

CSam=*

daher bleiben 6 x AOs fir die t-Bindung:

C, 2py, 2p,

O, 2p,, 2p,

alle besitzen t-Symmetrie beztglich der
OCO Bindungsachse

Aus 6 x AOs mussen 6 x MOs entstehen:
T, T, Tcp* and np*, dies bedeutet, dass zwei
MOs noch fehlen, daher muss es auch zwei
n"®-MOs geben
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A o - ," .o
g Dig/Bildyhggle@MOs des CO,-Molekuls

AOs MO Symbol
- 0 Ce o @ e o5’
o :
g 2 8 Tpy
; .
8 9 o™
, o, o np
& g 5 Tpy
Ce o Ce o
C® 0 e 2
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="Was sifid gfragé und ungerade AOs und MOs?

s AO ist gerade (9) p AO ist ungerade (u) d AO ist gerade (g)

woow

ny MO ist ungerade (u) n,* MO ist ungerade (u) v"® MO ist gerade (g)
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€ < 4 , Y
” RgSonghzsifukturen des CO,-Molekiils
n-Bindung n freies
(2py AOs) /" Elektronenpaar
' (2py AO)

Y R
o freies Elektronenpaar---—-> | O - C. Ol<--- o freies
— ' ’,', A
A L !

n freies \ Elektron
Elektronenpaa\r‘\~ _____ ; enpaar
(2p, AO) c-Bindung .
n-Bindung
(2p; AOs)
— © @

@ NG —
0—C=0| = |0=C—0| <~ |0=C=0l

o)
|
@)
I
O
Ol
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- g0-§chema von H,0

o

4Die Abbildung

ist ein extrem —c"® o
vereinfachtes ’QQO 2 | HZ H Gesamtzahl der beteiligten AOs = 1s (H) + 1s (H) + 2s (O) + 2p, (O) + 2p, (O) + 2p, (O)
Bild, weil die MOs /I N

in der Tat nicht SR O BN z =6 AOs

Energie [ 2Us reinem Sauerstoff Lo Tl .
2s or 2p AOs sind, S % ‘\\_\\\\ _ b . .
sondern aus einer / / ] Gesamtzahl der gebildeten MOs = 6(1) + 6(2) + 5(3) + y"°(4) + ¢*(5) + ¢"(6)
Mischung aus s m# —?— ]

Sauerstoff 2s pra ) 6 MOs
und 2p AOS""--“""/,/ gooTTTTTTTT T 1 L7 s /

.
1’ 7 3 . / ’
v nb(4) s
2p ﬂ' JT— —T— -------- ﬂ LA
\\\I/ [IPtd ’/
¥
.

/
/ Falls Hy,O linear ware,
/7

. wirde dies ein
‘;7 """" "~ nichtbindende MO sein,
aber weil H,O gewinkelt
ist, ist dieses MO ein
schwach bindendes ¢-MO

,I' ,/ Es ist schwierig zu erkennen, wieso

v / die 6(2) und o(3) MOs nicht entartet

2 4*_(/ / sind (ie. wieso Dbesitzen sie

S RN s unterschiedliche Energien?).
N s Die bindende Uberlappung in o(2) ist

obwohl die 2s und 2p AOs voﬁ\\\ / besser als die in ¢(3), was wiederum

O eine hdéhere Hauptquantenzahl \\\ / ) bedeutet, dass das o(2) MO eine
haben im Vergleich zu den 1s AOs \% G " niedrigere Energie besitzt als das (3

der H-Atome, besitzen die 2s und MO Serer
2p AOs der O-Atom eine niedrigere ./.\. gerelch der
Energ.ie, weil O elektronegativer bindenden
als H ISta—/ (2) Uberlappung
O AOs H,0-Moleki ino@alsina(3) (%)

H,H AOs
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470 spiflybdagbitale und Resgnanzstrukturen

o L 5
cZ oo D c 2o

/O\ /O\ © /O\ ©

- > \ \ - > /
H/ \H H® H H/ H®
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»

§0-§chema von.CH,

A N
C-Atom CHy4-Molekdl H, H, H, H Atome y
S
@ / * * * N X
;; // Gx Gy Gz \\ z
& , \
9 ,/, GS* —_— \
o ’ ,/ N \
[ )/ J/ ‘\\ \
LLI /, // \\ \\
/ 4 N \
,/ // N \\
/ ’ N \
/ 4 N \
A A4 4 N
2p I | | { s/ ~ \
‘\ / AN \
\ ,/ D
\ , NI
~ N
\ // "\
NS S S S
\s 7 S
\ . | | |
A J
/// ‘\‘ ///
/4
//’ \“ 55/
\ y
/
! o
’ \ g
// \‘ ///
// “ ,/,
// ‘\ ////
, \ ‘
e \ Ky
o A e
Y AL A A Y entartete MOs  (gleiche  Energie),
el : Ly Ly 1y A » Wweil die Uberlappung der C 2p,, 2p,
S s " . . .
~.._ % %% Oy Oz /; und 2p, AOs mit den H 1s AOs gleich groR ist
\\\ ----------------- ’l
N /
\\\ /



 LUDWIG-

Ll MAXIMILIANS- .FAKU LTAT FUR v

UNIVERSITAT

MUNCHEN CHEMIE UND PHARMAZIE

S . ab

-

¥ /4
DiegOrghachsen von.CH,

C3 Drehachse C, Drehachse

p—/
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B € . e

Djé #van MOs fiir dz CH,-Molekul

Energie
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ineeETklagufs figf dig gsbindendenund 6*-MOs. in CH, \

Wenn nur die vordere Flache des Warfels
betrachtet wird, und nur die H 1s AOs, die
auf dieser Flache liegen gezeigt werden,
y ist es einfach zu sehen, warum diese
Kombination eine s°-Kombination ist, wenn
das C 2p, AO entlang der z-Achse liegt
(die z-Achse zeigt senkrecht
raus aus der Papierebene)

Wenn man den Warfel durch die Mitte schneiden
wurde und dann nur die Seite des Wirfels gezeigt
wird auf der die H 1s AOs liegen (aber nicht
in 3-D Perspektive), ist es einfach zu X
sehen, wieso diese Kombination eine Z
o°-Kombination ist

Qrr=r-=-@ G (v3) Fereenee-@

. (z zeigt in der Richtung
Ca aus der Papierebene)

&

Ocerrererd CYR—
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4" Das/#N0Fhgmalvon CH, mit.Hybridisierung

A
Energie S |
II ‘\
/I ‘\
II ‘\
/II “‘
III ‘\
’ \
) \
2p I I .~ \
\\\\\ II “
Y N W U V4
,/ I I I | \ ‘\‘
4 \
4 x sp® Hybridorbitale
/7 \ \
/ \\\ “’\ + + + + 1 S
\ R I I I
’ \ ,/
,, \\ ,/
\\ ,/,
,l \\\ ,,
. ‘AL AL AL AL
VTV TV Ty
2s %
C AOs C sp3 Hybridorbitale H,H,H H AOs
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F J

Pie Bilgfngfongp 4 sp?- und sp3-Hybridorbitalen

100

~J
(3

. . N
relative Energie ©
(3] (=})
o ~

2s 0
1xsAO+1xpAO 1xsAO +2xpAOs 1xsAO + 3 xpAOs
2 x sp-Hybride mit 3 x sp?-Hybride mit 4 x sp3-Hybride mit
50 % s-Charakter und 33 % s-Charakter und 25 % s-Charakter und

50 % p-Charakter 67 % p-Charakter 75 % p-Charakter
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4" Dijg”Bilgfingiol sp-Hybridgrbitalen

s AO
|

Y

Ss+p

I \'pXAO

Atomkern

I T px AO
Atomkern
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b D€ Bilunk

pn Sp° Hybr . rbltalen

%)
>
@)
P <

Ss+p

~
~

px AO
T X T X

1xsAO +1xpyAO + 1 xp, AO

3 x sp?-Hybridorbitale, alle liegen
in der xy-Ebene
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" Di€ Bilffung' v@n sp>-Hybridorbitalen

1 x s-AO + 3 x p-AOs 4 x sp>-Hybridorbitale
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Nigsterdepsic HefbrigorBitale der O-Atc n in H,0 gebildet?

Rumpf AOs Valenz AOs

W0 ] NI

1s ] 2s 2p

4 x sp3-Hybridorbitale
(alle vier sind entartet)

Energie

AE (2p - 2s)

zwischen den Sauerstoff 2s und

4 x sp3-Hybridorbitale besitzen
den 2p AOs

3/, des Energieunterschieds

Y '
2s # -----------------------------------------------------------------------------------------

O AOs O-Atom HOs
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O AOs O-Atom HOs H,H AOs
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ybridisferug ing’HyO-Molekiil ideal oder nicht-ideal?

/4

>> 109.5°

X A

> 0

HE B EEEEEEBN|
----I‘

'ideale’ sp3-Hybridisierung 'Nicht-ideale' sp3-Hybridisierung,

alle Bindungwinkel betragen 109.5° weil die <(HOH) Winkel kleiner
als 109.5° sind und die anderen
Winkel grolRer
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e 1K - o go o
ngficht-igleale Hybridisierung

—————————

- |
] ‘g_; Q ; ! H-C=C-H (C = sp) NO, (N = sp?)
|
|
|

E . ‘C BF; (B=sp? NH; (N =sp3)
GVARA DS CH, (C=sp?) H,0 (0 =sp?)

——
"
-

e R v CF, (C=sp?) H,O* (O = sp3)
BF,” (B =sp3)
NF,* (N =sp3)
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Valenzbindungstheorie (VB)
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8 MUNCHEN

1o o Sonc s Myt
A G ten kot ey

2-Zentren-2-Elektronenbindung
d.h. ein bindendes Elektronenpaar mit entgegengesetztem Spin

ODER

Ein freies Elektronenpaar (die Elektronen besitzen entgegengesetzen Spin) in einem AO

2-Zentren-1-Elektronenbindung, d.h. ein einzelnes bindendes Elektron
ODER

Ein nichtbindendes Elektron (ein halbes freies Elektronenpaar) in einem AO, das an einem Atom
lokalisiert ist

Weisen auf den Spin der/des Elektrons(en) hin,

d.h. Elektronen mit x besitzen den gleichen Spin; Elektronen mit o besitzen den gleichen Spin; aber
ein Elektron mit x und ein anderes Elektron mit o Spin bedeutet, dass die Elektronen
unterschiedliche Spins besitzen

d.h. ein Paar von bindenden Elektronen im gleichen Orbital muss einen x und einen o Spin besitzen
(nicht beide x oder beide o Spin) UND ein freies Elektronenpaar muss auch ein Elektron mit x Spin
und ein zweites Elektron mit o Spin besitzen (nicht beide x oder beide o Spin)
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DasA\

Der kleine

DUDEN

Y bil) sy ' VB.'T - - e

Rechtachs bung

Long bond A B
o [ J
N

gebogener Pfeil m

Fish hook Pfeil

(Angelhacken Pfell)m

Resonanz Pfeil

1o o Sonc s Myt
PREST R

eine “long bond” ist die Spinpaarung von Elektronen, mit Ozon (o)
entgegengesetztem Spin, die auf nicht benachbarten Atomen lokalisiert sind S\ N
O, &
° °
~—

wird benutzt, um die Verschiebung von zwei Elektronen zu zeigen

d.h. die Verschiebung von zwei Elektronen (ein Elektronnenpaar) innerhalb ;‘ N
eines Molekuls/lons oder zwischen Molekilen/lonen. O > ©
Zeigt die Verschiebung eines Elektronenpaares. (,\ ) (, )

wird benutzt, um die Verschiebung eines einzelnen Elektrons zu zeigen

wird benutzt um die Resonanz zwischen > 1 Lewisstrukturen fur ein Molekul/lon

Zu zeigen.
Er zeigt die Strukturen, die zur gesamten Beschreibung eines Molekdil/lons > | =
beitragen und verdeutlicht, dass nicht nur eine einzige Struktur die Bindungen

innerhalb eine Molekuls/lons mit VB-Theorie beschreiben kann

NICHT mit dem Gleichgewichtspfeil (==——=) zu verwechseln !!
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> Das /oftergtL rVB- Yo i_e«-'c VB

Rechtachs bung

1o o Sonc s Myt
PREST R

Oktettregel Die Oktettregel besagt, dass kein Hauptgruppen-Atom aus der 2.
oder hoheren Periode des Periodensystems mehr als 8 — O
Elektronen in der Valenzschale besitzen kann. | F | 8e

AUSNAHMEN!!! H und He sind Elemente aus der 1. Periode,
besitzen daher nur das 1 s AO in der Valenzschale und kdnnen
daher nur maximal 2 Elektronen in der Valenzschale besitzen

Formalladung Entspricht der Zahl der Elektronen: mehr (- Ladung) oder weniger ___ Formalladungen
(+ Ladung), die ein Atom in einer Lewisstruktur besitzt im | F |
(+) (-) Vergleich mit der Zahl der Valenzelektronen, die ein neutrales |? éﬂ IFP

Atom besitzt —

Valenzelektronen Valenzelektronen (VE) sind die Elektronen, die in den : :
Atomorbitalen mit der héchstem Hauptquantenzahl (n) sind LoD AR
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taweTente pffd igffisciif B-Strukturenfiir das H,-Molekiil
@ .Q@ @0. @
HeH -=— H H =-—— H H
(1) (it (i)

kann auch wie folgt geschrieben werden:

® _© o— @
H—H =~— H H ~—— H H

(i) (ii) (iii)

| | |

Kovalente (Kekule) Struktur lonische Struktur lonische Struktur
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Dasibi#“Ion: EisfBeigbieli ; 2-Zentren-1-Elektronen-Bindung

H besitzt 0 Elektronen H besitzt 0 Elektronen
in der Valenzschale in der Valenzschale
(entspricht H*-lon), (entspricht H*-lon)
d.h. Formalladung = +1 d.h. Formalladung = +1
° @ ® ° +11 +11,
H H B H H _ H o H
H besitzt 1 Elektron H besitzt 1 Elektron N
in der Valenzschale in der Valenzschale s .
d.h. Formalladung = 0 d.h. Formalladung = 0 beide H-Atome teilen 1 Elektron

- das Bindungselektron. Dies bedeutet,
dass nur ein "halbes Elektron"

jedem H-Atom formal zugeteilt wird,
d.h. Formalladung je H-Atom= +'/,
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b Di€ 2-2€nigeny3-Elektronenbindung

die 2 e” mit parallelem (gleichem)
Spin sind in AOs an dem A- und
dem B-Atom lokalisiert

! '

die 2 e mit parallelem (gleichem)
Spin sind in den AOs an dem A- und
dem B-Atom lokalisiert

' \ ' [}
U ' [} K

S e =<~ . . . = X X"
A e B von den 3 e, die an dieser Bindung A o B
\ beteilgit sind, ist nur das e mit A
entgegengesetzem Spin (im Vergleich
NG ..~ zu den anderen beiden e’) zwischen o ' o
Seel-- g die Spins der Elektronen sind mit x

den Atomen A und B verteilt und o dargestellt. Zwei Elektronen

mit jeweils x haben den gleichen
Spin, wahrend ein Elektron mit o
einen entgegengesetzen Spin hat

Green und Linnett Darstellung
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rJj

EigsBeispigPeingf 2¢eptren-3-Elektronen o-Bindung

Dieses He-Atom besitzt 2 e” in Dieses He-Atom besitzt 1 e”in

der Valenzschale, daher der Valenzschale, daher
hat es die gleiche Anzahl an hat es ein Valenzelektron
Valenzelektronen wie ein weniger als ein He-Atom,
He-Atom, d.h. Formalladung = +1 Ein geteiltes Elektron
d-h. Formalladung =0 . Freles Elektron : Freies Elektron
‘.‘ ’:' Resonanz-Pfeil .-‘ ' N
) o« ® , @ o oo L @ L v ° @
He He -~ He He = He ¢ He

N /
Y

Diese zwei Lewisstrukturen miteinander in Resonanz
sind mit der rechten Struktur
aquivalent

Das folgende Resonanzschema ist genau das gleiche wie das, das oben gezeigt wurde, nur die Spins der
Elektronen werden auch noch gezeigt

xO X ® @ x Ox @ X X
He He = > He He He o He
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W Baichicl oi Zafitre in-3-Elektropen m-Bindupg: NO

Diese 2-Zentren-3-Elektronen-Bindungs-Beschreibung betrifft nur die m-Elektronen, das Gerust ist eine
2-Zentren-2-Elektronen o-Bindung (normale Bindung)

Bi = 21
Bindungsordnung = 2 |ndungs?rdnung /2

8 e” in der Valenzschale Wie k& i 5 8 e” in der Valenzschale
ie kdnnen wir diese
des O-Atoms " : des O-Atoms
4 Struktur verbessern? ;
:tv.‘ RAEN " ® o Y -"V‘. w, .4
g I ) "_ v:'.. ": ........ . - :" e :.:2: .‘\_ ..'. o o
 |N=E0| NSO | ' -
as as . . a .: ...-‘t
“ ¢
,‘ I N—O |
'1' e
= (1.
nur 7 e in der Valenzschale 2

4 ///

des N-Atoms }; 8 e” in der Valenzschale
A des N-Atoms
(1) (1) (iii)

A
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3-Zentren-4:Elektronen-Bindung

‘e

ge.

Multizentre

\ Zentrales A-Atom besitzt 1 x AO, das flr die Bildung von
e " einer 2-Zentren-2-e o-Bindung zur Verfugung steht, entweder
C-A oder A-B
A—B -~ C—A B.

H

Kein AO mit der richtigen
Symmetrie steht zur Verfugung
am Atom A, um eine Bindung
mit Atom C zu bilden, daher
befindet sich ein freies
Elektronenpaar am Atom C

Das Zentral-A-Atom besitzt nur
1 AO, das flur c-Bindungen zur
Verfugung steht.

Wenn es mit dem AO von Atom
B Uberlappt, dann steht es nicht
zur Verfiugung, um mit Atom C
zu Uberlappen

J

~

Diese Struktur ist genau das
Spiegelbild der linken Struktur.

Wenn die Atome B und C vom
gleichen Atomtyp sind, dann sind

die Beitrage dieser beiden Strukturen
zum Resonanzschema gleich grof3
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T - w ;
Pas H, -lgnh: o 3/ eptren-4-Elektronen Bindung

© © ® © ©o
H—H H| —~— IH H—H -~ R HI HI
(i) (ii) (iii)
Q@ O ® © ® O —©
IH IH H - IH H HI - H H H
.\./.



'LUD\mG-
I.Mu e ﬁ 'FAKULTAT FUR
MONCHEN CHEMIE UND PHARMAZIE

Nichi#Bind afen y'2 Zentren-4-Elektronen-Bi

Wieso gibt es kein stabiles He,- oder Xe,-Molekul?

Die Valenzelektronen des
He-Atoms befinden sich in.
der 1s Schale. Das He-Atom,

besitzt eine volle “
Valenzschale
Y Y Xe [t tv] (] [

Xe |4y AN EREL

Die zwei Valenzelektronen ----""" _—
des He-Atoms entsprechen : |Xe| |Xe|
je einem freien Elektronenpaar ! -_—
in der Lewisstruktur

kein Bindungs-Elektron oder
Bindungs-Elektronenpaar
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fonan#n Olekiilgn/lonen mit.o-Bindungen

© ©) @ ©
H—H - |H H H HI

(i) (ii) (iii)

Resonanzstrukturen (ii) und (iii) mussen so geschrieben werden, dass das freie Elektronenpaar
nach links oder rechts an dem H-Atom plaziert ist und nicht tUber oder unter dem H-Atom, weil
das freie Elektronenpaar o— und nicht t-Symmetrie besitzt.

© @ S
IH H H><H
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_ > / Y oo . .
ReSonapZ’in Molgkiden/lonen mit-Bindungen

— — ©
/ﬁ\ ol ® |<‘>|
\O~ O/ \O O o O/

Diese Strukturen sind wichtige Resonanzstrukturen fiir das CO3%-Anion .
Alle zeigen n-Resonanz d.h. die Resonanzstrukturen involvieren nur die
Verschiebung von n-Elektronen. Das o-GerUst bleibt unverandert.

—,0
10|
| C besitzt kein Oktett (nur 6 e in der Valenzschale, deshalb verstolit es
C @ =TT nicht gegen die Oktettregel. Es ist aber trotzdem eine nicht wichtige
O TN ) Resonanzstruktur aufgrund der Tatsache, dass C kein Oktett besitzt).
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ot Bindungen: das Resonanzschema von NO;

- ’ B

n Mole flen/ g en J

)
/ﬁ\ 01© I‘c‘n@
e/o/N\o\e e/O/N\O\ | /N\O\e
\ / (|) \ / \ / (ii) — -— (iii) \ /

Diese drei Strukturen sind wichtige Resonanzstrukturen fur das NO3™-Anion.
Alle zeigen n-Resonanz, d.h. die Resonanzstrukturen involvieren nur die Verschiebung
von n-Elektronen. Das o-Gerust bleibt unverandert.

01°
| N besitzt kein Oktett (nur 6 €™ in der Valenzschale, daher verstofdt
N@ B S RRCTTTIELLLE es (d.h. Uberschreitet) nicht die Oktettregel, aber es ist eine
N unwichtige Resonanzstruktur, weil die Strukturen (i) - (iii) den
0 o0

\O/ \O Y Vorteil haben, dass alle Atome ein Oktett besitzen)
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ReSonan#Tn olgkiilgn/lonen mitx-Bindunge

Das lineare Azid N5 -Anion:

In allen drei Resonanzstrukturen bleibt das o-Gerlst unverandert.
Die Resonanz betrifft in diesem Fall nur die m-Elektronen.

Oe @ © @— ® ® —@ © ® =0
| N=N=ﬁ| - > |N—N=N| = > |[N=N—N| = > |N=N=N|
N (Azidion) 1.181 23% kiirzer als N-N
N-N in N,H, 1.45 -
N=N in N,H, 1.238 17% kurzer als N-N

N=Nin N, 1.0975 32% kurzer als N-N
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gnds-Lewisstruktur.aus dem MO-Schema

Schritt 3

Beide n, MOs enthalten 2 e mit entgegengesetzem

Spin, aber die entsprechenden n,* MOs sind nur mit

je 1 e besetzt. Ein Elektron in jedem der ©, MOs ist

ein bindendes e°, wahrend das andere Elektron

‘ausgeglichen' wird durch das e™ mit gleichem Spin in
» dem entsprechenden n,* MO; dies ergibt zwei

nichtbindende e".

[ J [ J
([ J

Schritt 2 1050 :
» Ein vollbesetztes 5, MO (enthalt 2 e~ mit

entgegengesetztem Spin). Da es keine

besetzten c,* gibt, die die 5, e

"ausgleichen" konnten, entspricht dieses

Elektronenpaar einer o-Bindung. |0—0 I

\ Schritt 1
2 e"in o (vollbesetzt) und 2 e” in 6*
(vollbesetzt) die 'sich ausgleichen' und
somit zwei nichtbindende Elektronen-
-paaren (freie Elektronenpaare) IO OI
ergeben. Ein freies Elektronenpaar
wird jedem O-Atom zugeteilt.
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arleiter der O gGrungzus g -Lewisstruktur aus dem MO-Schemay\;

[ »

ein (einzelnes) nichtbindendes e~
ein (einzelnes) bindendes e’ in einem Orbital mit =-Symmetrie
in einem MO mit n-Symmetrie,- (Punkt Giber dem Elementsymbol).
(Punkt Uber der o-Bindung) -
(Kein Elektronenpaar). .

ein nichtbindendes Elektronenpaar mit c-

§------- Symmetrie (freie Elektronenpaare mit o-
Symmetrie sind so | geschrieben und nicht =)
(- entpsricht einem nichtbindenden n-

Elektronenpaar).

“‘....

......_..> .
o

*«. ein (einzelnes) nichtbindendes e

ein (éinzelnes) bindendes e~ "+ in einem Orbital mit n-Symmetrie
Ein bindendes o . , Punkt unter den El t bol
Elektronenpaar in einem MO mit n-Symmetrie (Punkt (Punktunter den Elementsymbol).

in einer o-Bindung unter der 5-Bindung )

(Kein Elektronenpaar).
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arleiteft der NG rundZusi®ing -Lawisstrukt qus dem MO-Schema\;

Linnetts-Regel:
In der VB-Struktur befindet sich eine o-Bindung 5 *

- : : : entspricht
und zwei halbe-n-Bindungen, dies ergibt auch P _l_ + T
eine Gesamt-Bindungsordnung von 2 |\

Achtung! 'X « 'X .
Kein O-Atom Uberschreitet die Oktettregel. N P
Formalladungen sind nicht nétig. N O o} 0 K
Nicht alle der Elektronen sind gepaart S (X ’X

(d.h. O, ist paramagnetisch - im Grundzustand).
“\ entspricht ya
44
Diese \Vorgehensweise eignet sich nur fiir einfache —f— —f— T
Molekiile wie z.B. diatomare Molekiile wie O,, F,, HF.

sind entgegengesetzer Spin

-— 0
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Befechnufz dgf Bigd

uggsordnung des,0,-Molekuls

A
_ o* N

_antibindende MOs

o 47 _17 s

@)

o | 6 — 2

- N Bindungsordnung = =92
— bindende MOs
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eWiss fikturen def versdiec , Iektronischen Zystande des O,-Molekiils

A
Energie A . A .
— | *
I n Ty n — y T
| Al A | Al 1 Al Al ¢
Y R Ly Y Y Ly
entsprechende | 0—0 | | O—0 | | O ); O |
VB-Struktur: X °© X X
3% Grundzustand 'A 1. angeregter Zustand 'y 2. angeregter Zustand

Zunehmende relative Energie der elektronischen Zustande
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CHEMIE

ver

Abb. 19.5 MO-Schema und
VB-Reprisentation fiir den
Triplett-Grundzustand von O,

3”g+
A .KGH
20—y~ "9 9
A
209 !

UND PHARMAZIE

® dd

ied

E kcal

rel

mol

37 =

22 —

e Iektronischen Zustande d

Ty

\/B
X o X

|I0=0

X _ X )
O—0O: 1,207 A
X ° X

Abb. 19.6 Einfachste MO-
und VB-Beschreibungen fiir
den Triplett-Grundzustand
(*%) und die beiden ersten
angeregten Singulett-
Zustinde ("A und 'Z) im O,-
Molekiil

es O,-Molekiils

—

i f—

1,220 A —H— —

= .
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asisae€n die Biflungfordglingen in diatomaren Sauerstoff-lonen aus? \;

0.2+ 6 -0 _ N D ,
2 - > =3 El s| ¢
c c c
— o (0
02+ A 6 = 1 _ 25 IQ) B 7)
. — 2 - s| &| ¢
© (- ]
O A A 6 - 2 =| 3| =2
2 = 2 S £ m
(D) —
- Q ©
O 0 I 5-3  _ 15 of S| @
! 2 E|l 2| E
- L AN
022 6 - 4 5 c o
1} N 2 =1 < N <
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Herlgi#€n dep#ewisStgktiir von HF aus.dem MO-Schema

Energie

A H-Atom HF-Molekdil F-Atom

RELLLLLLLTTTV
N

-

=

.——0 "%. -> leer, deswegen beeinflusst dieses MO
% ( Dﬁ) 5
""" "'IIIIIIII st

die Lewisstruktur nicht O_‘
1s AO ‘

\ H—
g 2

“IIIIIIIIIIII" \

\\\ 2 I A | 4 “\ ‘ I 4 | !‘ ZF) A( ’S
) \\\," | ERLL LT TETt I "' I

MO. Weil das enteprechende ;;\:"' mH—'l(';'EE,: .......................... Qie F ?py und 2p, AOs des F-Atoms sind .beide voI.I b‘eset.zt und

&* MO leer ist, entsprechen .9906“5 ) n{chtbmdend?fMC.)s, daher entsprechen dm_se .zwel nlghtblndenden
diese zwei e einem bindenden - * “‘:::::::::'ﬁ e' Paa.re zwei freien Elektronenpaaren. Weil diese beiden |

e paar, d.h. einer =: A| § N s A nichtbindenden MOs aus den F AOs stammen, entsprechen sie

(2-Zentren-2-&") H-F o-Bindung ,},""""“‘ zwei freien Elektronenpaaren, die an dem F-Atom lokalisiert sind

Weil das bindende e Paar energetisch K\ Nichtbindendes Elektronenpaar, das aus dem F 2s AOs resultiert,
naher an den F AOs als an dem und daher einem freien Elektronenpaar entspricht, das an dem

H AO liegt, besitzt das bindende e” Paar F-Atom lokalisiert ist und o-Symmetrie besitzt.

mehr F-Charakter als H-Charakter -
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ewisStgrktmren einiger.Molekiile

025 0528 My my o2p my Ty a*p n
Li, 2 1 Li =——Li
Be, 2 2 0 :Be Be®
B, 2 2 1 1 1 B Bt
C, 2 2 2 2 2 iC=——==C:
N, 2 2 2 2 2 3 tN=——=N?
0 2 2 2 2 '6 = 6‘
2 2 1 1 2 'X [¢) x'
o 3 B # 4 8 B 2 20 ==0:
(...) (:2 LLJ Lld
OF.F, 2 2 2 2 3w gl g 1 Q=0 , :F—F:
%) (+>‘</z)
O; 2 2 2 2 2 1 2:5 0 (O H
%) ()
05 2 2 2 2 2 2 1 1.5 :9 o) 9:

Table 4-1 Molecular orbital configurations and valence—bond*structures* for dlatomlc
molecule ground-states, and an O, excited state (02) (For Oy O2 and 02,
degenerate configurations are not reported here. See also Fig. 4-3).

+ Bond-lengths for diatomic species are taken from Ref. 2.
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allcafih mansie with i’, Lewisstrukturen herausfinden

(diese Vorgehensweise qilt nur fur H-und He-freie Molekile und lonen, es hilft nicht bei der Konnektivitat, dass muss man wissen)

Schritt 1: Schreibe die Elementsymbole fir alle Atome, die in dem Molekil/lon anwesend sind.
Schritt 2: Schreibe die Elektronenkonfigurationen fir alle diese Atome.
Schritt 3: Berechne wie viele Valenzelektronen (VE) jedes Atom besitzt (nur Elektronen in AOs mit
hochster Hauptquantenzahl).
Schritt 4: Addiere alle Valenzelektronen im Molekil/lon, um die Gesamtzahl der Valenzelektronen zu bestimmen.
Schritt 5: Berechne durch die folgende Gleichung wie viele Bindungen es gibt :
_ 8n - VE
Zahl der Bindungen = T n = Anzahl der Atome
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iedkafin mapsie yithtigsten Lewisstrukturen herausfinden

Schritt 6 Verbinde alle Atome, die miteinander verbunden sein sollen zurest mit Einfachbindungen, danach mit
Doppelbindungen, falls noch Bindungen Ubrig bleiben.

Schritt 7: Subtrahiere die Zahl der Elektronen, die gebraucht wurden, um die Bindungen zu schrieben von der Gesamtzahl
der Valenzelektronen. Danach teile diese Zahl durch zwei, um die Zahl der freien Elektronenpaare zu bekommen.

Schritt 8: Verteile die freien Elektronenpaare auf die Atome, die sie aufnehmen kdnnen, bis alle verteilt sind.
Schritt 9: Uberpriife, dass jedes Atom nicht mehr oder weniger Elektronen in der Valenzschale besitzt als ein Oktett
Schritt 10: Zahle die Elektronen, die jedem Atom zugeteilt wurden und schreibe Formalladungen dazu falls nétig (falls dem

Atom mehr Elektronen zugeteilt wurden als ein neutrales Atom besitzten wiirde: — Formalladung(en).
Wenn weniger Elektronen zugeteilt wurden als das neutrale Atom besitzt: + Formalladung(en))

Schritt 11: Uberprufe, dass die Gesamtsumme der Formalladungen gleich der Gesamtladung des lons ist
(Molekdile = neutral)

Schritt 12: Uberlege, ob es weitere Resonanzstrukturen gibt, die auch wichtig fiir das Resonanzschema sind




 LUDWIG-

- X — .. .
LMU MaxiMiLIANS. 8 FAKULTAT FUR P

MUNCHEN CHEMIE UND PHARMAZIE

Beispipt”Schrejp€ eind’wightige Lewisstruktur fiir das BrF, Molekiil

I )
£

Hintergrund-Info: Konnektivitat zeigt 3 x F-Atome, die an das zentrale Br-Atom gebunden sind

Schritt 1: | & | Schritt 2: Br = [Ar]3d", 4s% 4p°
F = 1s?%,2s%, 2p°
: — 10,462 Ap5 | < — .« — .
Schritt 3: Br [Ar] 3d 74457, 4p> 1 < . — - — Die Valenzelektronen beider Atom-Arten
Fo= 1s%28% 2p°1 &-="~
Schritt 4: Br=4s2,4p> = 7 Valenzelektronen
F =2s?,2p> = 7 Valenzelektronen

3 x F anwesend, daher insgesamt 3 x 7 = 21 x F Valenzelektronen
+ 1 X Br = 7 Br Valenzelektronenen

Insgesamt sind 28 Valenzelektronen im BrF,-Molekil vorhanden

Schritt 5:
8x 4) - 28
Zahl der Bindungen = (8x 4) Zahl der Bindungen = 2 Bindungen

2
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Beispiet” Schreifs€ eig ‘wightige Lewisstrukturfur das BrF; Molekdl

Schritt 6: | Aus Schritt 5 wissen wir, dass 2 Bindungen zur Verfiigung stehen

F
Br—F nicht geniigend Bindungen,

€ um alle Atome zu verknupfen
F (die miteinander verknupft werden sollen)

Schritt 7: | 4 VE werden fir die Bindungen gebraucht; Gesamtzahl der VE = 28 e; 28 — 4 = 24 Elektronen
24 Elektronen geteilt durch 2 = 12 freie Elektronenpaare

Schritt 8: | Die Verteilung von 12 freien Elektronenpaaren:
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Beispiet” Schreid€ einf'w

Schritt 9: | Uberpriife, dass jedes Atom ein Oktett besitzt:

Ao F
Er—E| 8e 8e Er—El
E| 8 e E|
Schritt 10:  Sind Formalladungen notig? (neutrales) F-Atom =7 VE, (neutrales) Br-Atom =7 VE
IF| 7e —
| | ||= |
6e | Br— E| 7€ ——> ®|Er_£|
Floe F1©

Schritt 11  Summe der Formalladungen = 0;  BrF, ist ein neutrals Molekiil, also Gesamtladung = 0
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Beispiet” Schreijs® eipf’'wightige Lewisstruktur fiir das BrF; Molekiil

Schritt 12:  Andere Resonanzstrukturen moglich? z.B. Spiegelbilder?

F| | F|
® Br—El ~—  ©Br—F|

F|© I
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Beispiet: chr'ein Ni "; Lewisstruktucfiir das O,F, Molekdl

{

Hintergrund-Info: Konnektivitat zeigt 2 x O-Atome, die aneinander gebunden sind und mit jeweils einem F-Atom verbunden
sind, d.h. FOOF

Schritt 1: & Schritt 2: O = 1s? 252 2p*
F = 1s? 2s%, 2p°
; - 2962 9p% |« .
Schritt 3: O 1s ,@_s__,__%_p_____l_« "= *=_ =~ Die Valenzelektronen beider Atom-Arten
Fo= 1s%28% 2p°1 &-="~
Schritt 4: O =2s2,2p* = 6 Valenzelektronen
F =2s?,2p> = 7 Valenzelektronen

2 x F anwesend, daher insgesamt 2 x 7 = 14 x F Valenzelektronen
sowie 2 x O daher insgesamt 2 x 6 = 12 x O Valenzelektronen

Schritt 5:

Zahl der Bindungen = Zahl der Bindungen = 3 Bindungen
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Beispiet: Scb_r' Feingfuichific fLewisstruktukfiir das O,F, Molekuil

Schritt 6: | Aus Schritt 5 wissen wir, dass 3 Bindungen zur Verfligung stehen

/ Genugend Bindungen stehen zur
<€------ Verfugung, um alle Atome zu verknupfen
(die miteinander verknUpft werden sollen)

Schritt 7: | 6 VE werden gebraucht fiir die Bindungen, Gesamtzahl der VE =26 e; 26 — 6 = 20 Elektronen
20 Elektronen geteilt durch 2 = 10 freie Elektronenpaare

Schritt 8: | Die Verteilung von 10 freien Elektronenpaaren:
/F>

0—oO
/e
N/
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Beishiet”Schreif’eingfi flic yLewisstruktucfiir das O,F, Molekiil

Schritt 9: | Uberpriife, dass jedes Atom ein Oktett besitzt:

8 e_' _/F> 8 e _ _/F>
0—0 - O0—0
/F/_ -~ BG/F/_ _ 8 e
N/ \N/
Schritt 10:  Sind Formalladungen notig? (neutrales) F-Atom =7 VE,  (neutrales) O-Atom =6 VE
AN
F, 7e
o _ /7 e
7 e /2 2 6e :> / /2_2
/ S/
N/

Schritt 113 Summe der Formalladungen = 0;  O,F, ist ein neutrals Molekiil, also Gesamtladung = 0
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sishiet”SchrejleingfMicilic yLewisstruktucfiir das O,F, Molekiil

Schritt 12:  Andere Resonanzstrukturen moglich? z.B. Spiegelbilder? lonische Strukturen?

A AN AN
— —/ — o7 ® —\/°
Oo0—0 - —0 - O0—0
/S — = — — /S — =
F Do F
\N/ \/ \N/

\_ J
hd

lonische-Strukturen und Spiegelbilder

(Woher kommen ionische Strukturen?):

AN 7\

_(\— F/ o @/F/
‘\/___ — > O0O—0
G 7\
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Allgemleifc Regelng®m dightlic ki einzelner Resonanzstrukturen zu bewerten

el

Falls es mdglich ist, mehrere Resonanzstrukturen zu schreiben, wie kann man wissen, welche Strukturen
gualitativ am wichtigsten sind? Welche Strukturen werden den prozentual héchsten Beitrag in einem
Resonanzschema haben?

(i) maximiere die Zahl der Bindungen

(i)  minimiere die Zahl der Formalladungen

(i) minimiere die Grol3e die Formalladungen (z.B. +1 ist besser als +2)

(iv) Falls Formalladungen geschrieben werden miissen, dann:

Formalladungen mit gleichem Vorzeichen (+ und + oder - und -) so weit auseinander wie maglich;
Formalladungen mit entgegengesetzem Vorzeichen (+ und -) so nah zusammen wie moglich

(v) Formalladungen mit — Vorzeichen dem elektronegativeren Atom zuteilen (wenn maoglich)
Formalladungen mit + Vorzeichen dem weniger elektronegativen Atom zuteilen (wenn moglich)
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wFlektroffengfich€ und elektronenarme Atome

falls die AOs einzeln besetzt

2s 2p werden, d.h. 1 " wird jedem :0""‘

AO zugeteilt (hypothetisch) c )

A - A TA 3

E3 1k¢ - T o 5
‘;.‘: ’

Nicht jedes AO ist einzeln besetzt. Diese AO ist leer. B besitzt
nicht gendgend Valenzelektronen, um jedes Valenzorbital mit 1
e” besetzen zu kénnen. Also, das B Atom kann nicht insgesamt 4
bindende Elektronen beitragen, um ein Oktett mit anderen
Bindungspartnern zu erreichen; also ist B "elektronenarm”

falls die AOs einzeln besetzt
2s 2p werden, d.h. 1 e wird jedem
AO zugeteilt (hypothetisch)

A -~ T A A T

Jedes (und alle) AOs sind einzeln besetzt.
C kann 1 e” zu jedem der vier bindenden Paare
beitragen, und deswegen ist C nicht elektronenarm

falls die AOs einzeln besetzt
2s 2p werden, d.h. 1 e wird jedem e
AO zugeteilt (hypothetisch)

N[l FTE T - i
"’..“o
Ein AO ist doppelt besetzt und deswegen ist N elektronenreich.

N besitzt mehr Elektronen als es braucht, um mehr als die Halfte
der Elektronen flr vier 2-Zentren-2-Elektronen-Bindungen zur Verfligung

zu stellen, um ein Oktett zu erreichen

*

'y .
M TTTE L

A= <
N
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fachg/Besglireihling der Bindungen im PF.-Molekiil

! 4
@ rs

L 4

5%
2,

Die aquatoriale Ebene .
kann als sp? betrachtet werden
bzgl. des Zentral-P-Atoms

Das ubrig gebliebene 3p AO
des P-Atoms bildet entlang der
axialen F-P-F Achse eine
3-Zentren-4-Elektronen-Bindung

& F1°
~\ AN
— | F — o _F
P P
—P e | F—P<_ >~
o — }\\F/
Elo £
- | O_ @ B
__p < Fl P~
— @</ / — </
Flo £

Eine 3-Zentren-4-Elektronen-Bindung
ist meist linear und kann daher nicht
Teil der aquatorialen Ebene sein

3-Zentren-4-Elektronen-Bindung
liegt entlang der axialen Achse
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"%
ige Aspekte der VI?; und MO-Theorie

Orbital-Typ

Hybridisierung

Orbital-Uberlappungs-Bild

orthogonal

Oktettregel

Atomorbitale (AOs) direkt benutzt

Manchmal hilfreich, aber nicht
erforderlich. Linearkombination von AOs,
die Hybridorbitale (HOs) bilden

AOs bleiben unverandert

Aos, die Uberlappen, sind nicht orthogonal

Ja, falls nur s- und p-Orbitale fir
Hauptgruppenmolekiile benutzt werden.

AOs werden benutzt, um kanonische MOs zu
bilden, die eine Linearkombination (+ oder -) von
AOs (LCAO ) sind. Es kann ein bindendes (+),
antibindendes (-) oder nichtbindendes MO
entstehen.

selten benutzt

AOs die Uberlappen, werden benutzt, um
delokalisierte, nicht-tberlappende MOs mit o-
oder m-Symmetrie zu erzeugen.

Die MOs, die gebildet werden, sind orthogonal —
sie Uberlappen nicht

Ja, falls nur s- und p-Orbitale fiir die Bildung von
MOs in Hauptgruppenmolekilen benutzt
werden.
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e

2dedfndiWichtige Aspekte der VB- und MO-Theorie

Bindungen (Spin-Paarung) zwischen
nicht-benachbarten Atomen
moglich?

lonische Resonanz-Strukturen?

Was passiert, wenn die Elektronen
nicht vollstandig lokalisiert sind in
den Bindungen (z.B. in Benzol, NO;")?

Grundlegender Unterschied zwischen
den Theorien

Ja, “Long bonds” oder “Dewar bonds”

Ja, falls reine AOs benutzt werden

Resonanz zwischen verschiedenen mesomeren
Resonanz-Strukturen, “Resonance Stabilization
Energy (RSE)”

Die resultierende Wellenfunktion ist das Produkt aus
einzeln (oder doppelt) besetzten AOs

Nein

Nein

Nein, MOs sind lGber das
gesamte Molekul delokalisiert
- Delokalisierungsenergie

Die resultierende
Wellenfunktion ist das Produkt
aus einzeln (oder doppelt)
besetzten MOs



I LUDWIG-

o - o - 7 ‘
LMu e e | FAKU LTAT FUR K ®

7 d MONCHEN CHEMIE UND PHARMAZIE

igige Begriffe

Atomorbital (AO) Ein-Elektron-Wellenfunktion als Losung der Schrodinger-Gleichung fur ein Atom.

Aufbau-Prinzip Regel fiir den Aufbau der Elektronenkonfiguration fiir Atome und Molekule. Maximal
zwei Elektronen sind je Orbital zugeteilt in der Reihenfolge der steigenden
Orbitalenergie, d.h. Orbitale mit niedrigerer Energie werden zuerst gefiullt vor
Orbitalen mit hoherer Energie.

Pauli-Prinzip Maximal zwei Elektronen kann ein Orbital besitzen, und dann nur wenn die Spins der
Elektronen entgegengesetzt sind. Die Wellenfunktion eines Mehrelektronen-Systems
muss antisymmetrisch sein bzgl. der Permutation der Raum-Spin-Koordinaten fur
jedes Elektronenpaar.

HOMO Highest Occupied Molecular Orbital (hdchstes besetztes Molekilorbital)
LUMO Lowest Unoccupied Molecular Orbital

(niedrigstes, unbesetztes Molekiilorbital)
SOMO Singly (Semi) Occupied Molecular Orbital

(einfach besetztes Molekilorbital)
Ein einfach besetztes MO — z.B. das HOMO eines Radikals



