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Begriffe

Stark vereinfachte Molekiil-Orbital-Theorie

Als Weiterentwicklung des Schalenmodells von Bohr geht man beim |Orbital-Modell
davon aus, dass sich die Elektronen in bestimmten Aufenthaltsraumen (mit einer

Wahrscheinlichkeit von ca. 90%) bewegen.

Die Orbitale haben unterschiedliche Formen und Energien und kénnen maximal 2
Elektronen aufnehmen (Pauli-Prinzip).

Atomorbitale:

Die ehemalige ,Schalennummer” K, L, M etc. ergibt das Grundenergieniveau. Wir

benutzen ab jetzt dafiir die Hauptquantenzahl (arabische Ziffern 1,2,3 .. |).

Energieverteilung der Orbitale
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Die Verteilung der Elektronen
erfolgt von unten nach oben

Eneregetisch gleichwertige Orbitale
werden zunichst einfach besetzt

Die maximale Anzahl der Elektronen auf einer Schale lasst sich noch unterteilen in
,Nebenquanten* mit den Buchstaben s, p, d und f. Die Anzahl der tatséchlichen
Elektronen wird oben als Index geschrieben.

So werden die 5 Elektronen des Bor mit 1s2, 2s2, 2p1 bezeichnet.

Wegen der Komplexitat beschaftigen wir uns nur mit den einfachen Orbitalen:

Fir jede Hauptquantenzahl gibt es, wenn méglich, jeweils ein s (sharp) -Orbitall
(kugelférmig) und drei Orbitale (hantelférmig - jeweils in eine der drei
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arabische Ziffern 1,2,3 ...

Atomorbitale:

C-H-Bindungen

Doppel-Bindung

ein s (sharp) -Orbital

einer n-Bindung

Ethen:

Ethin:

halbwegs plausibler

Hiickel-Regel

Mesomerie-Energie.

Molekiilorbitale

Orbital-Modell

p(principal)-

Ringstrom

s,p,dundf

sind alle gleich

sp-sp- Molekiilorbital
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sp2-sp?- Molekiilorbital

sp3-Hybridorbitale
bilden

&

Wahrscheinlichkeit von
ca. 90%)

B

zwei n-Bindungen.

B B

¢-Bindung
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Formen und GréRen der energiearmsten Orbitale (90% Wahrscheinlichkeit)

Hybridisierung und Molekiilorbitale

An dieser Stelle werden nicht die Komplexe MO-Theorie, basierend auf der Schrodinger-
Gleichung und die entsprechenden LCAO-Methoden oder Hiickel-Rechnungen ohne

antibindende und nichtbindende Orbitale dargestellt, sondern nur deren Ergebnisse in

lhalbwegs plausibler Darstellung wiedergegeben.

Experimentelle Untersuchungen zeigten, dass im Methanmolekdl alle |(C-H-Bindungen

gleichwertig sind. Die Bildung von vier Bindungen im Methanmolekiil, die das Kohlenstoffatom

eingeht, lasst sich aus der Elektronenkonfiguration des C-Atoms im sogenannten
Grundzustand nicht so ohne weiteres verstehen. Deshalb schlug PAULING uber einen
angeregten Zustand den hybridisierten Modellzustand vor. Er nahm an, dass die drei
senkrecht aufeinander stehenden 2p-Orbitale und das kugelsymmetrische 2s-Orbital beim

angeregten C-Atom vier gleichwertige, energetisch etwas tieferliegende, sogenannte sp?-

Hybridorbitale bilden|. Sie haben etwa folgende Form: (90 % Aufenthaltswahrscheinlichkeit der

Elektronen).

8 - Pyt Py tP; - vier spi-Orbitale

a) Das eine 2s Orbital hybridisiert aus einem angeregten Zustand mit den drei 2p-Orbitalen
und es entstehen vier energetisch gleichwertige sp3—HybridorbitaIe Im Uberblick ergibt sich

folgendes Schema:
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Entstehung des Methans aus Kohlenstoff und Wasserstoffen




Aus dem angeregten Zustand s.o. kénnen durch Uberlappung auch noch weitere

Hybridzustande entstehen:
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Grundzustand angeregter Zustand spd-hybridisierter sp- hybridisierter
Zustand Zustand

b) aus zwei 2p Orbitalen und einen 2s Orbital entstehen drei gleichwertige sp2-OrbitaIe, das
p,-Orbtal bleibt

c) aus einem 2p Orbital und einen 2s Orbital entstehen zwei gleichwertige sp-Orbitale, Die py

und p,-Orbtale  bleiben auRen vor.

Die beiden C-und die 4 H-Atome Die beiden C-und die 2 H-Atome
liegen in einer Ebene: liegen auf einer Linie.

1) Jsp®-sp?- Molekilorbital* gebildet | 1) ,sp-sp- Molekiilorbitall gebildet von

von jeweils einem zsp2 jeweils einem 2sp Hybridorbital der zwei
Hybridorbital der zwei Kohlenstoff-atome: ¢-Bindung. (Das
Kohlenstoffatome. [s-Bindung. andere sp Orbital jedes C-Atoms bildet mit
(Die andern beiden spz-OrbiIaIe dem 1s-AO des jeweiligen H-Atoms eine s-
eines jeden C-Atoms bilden Bindung)

jeweils mit den 1s-AOs der beiden
H-Atome sp2-s Molekilorbitale s-
Bindungen)

2) Das ibrig gebliebene 2p.- 2) Die beiden Ubrigen 2p-Orbitale des einen

Atomorbital des einen C-lberlappt C-Atoms uberlappen |:oberhalb und

|oberha|b und unterhalbl der unterhalb| der Ebene und jvorne und

Ebene mi@m 2p,-Orbital des hinten| mit den 2p AOs des anderen C-
V4

anderen C-Atoms zu |[einer 7- Atoms zu

Bindung zwei n-Bindungen ]
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Konjugierte Systeme
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Die p Orbitale tberlappen sich zu zwei Doppelbindungen Die m-Elektronen konjugierter

Doppelbindungen vermischen
sich - sind delokalisiert

Tatsachlich sind die Bindungslangen der Doppelbindung langer als die einer isolierten
Doppelbindung und die Einfachbindungen sind kirzer als ,normale’ Einfachbindungen. Das
Molekdil ist stabiler: Die Energie des Molekiils ist geringer als die theoretische Energie der
Summe der Bindungen. Die Differenz nennt man: |Mlesomerie-Energie |

Aromatische Systeme

Die Energie des Benzol-Molekils ist viel E
niedriger (um 151 kd/mol, die Meso- j

merieenergie) als das von den einzelnen

Bindungsenergien zu erwarten ist.

Die C-C Bindungslangen |sind alle gleich

und kurzer als Einfachbindungen aber
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langer als Doppelbindungen.

delokalisiertes

Die 6 Doppelbindungselektronen sind im - Blektronensystem

Kreis delokalisiert.

Der ,Ringstrom|* Iasst sich NMR

spektroskopisch nachweisen.
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Benzol Benzol Benzol
6 sp2-sp2-o-Bindungen C-C 6 p- Atomorbitale delokalisierte
6sp2-s- o-Bindungen C-H m-Orbitalwaolke




Aligemein:

fur AromatenEine ungesattigte, ringformige Substanz ist dann ein Aromat, wenn fur die Zahl
der m-Elektronen in ihrem konjugierten Ringsystem gilt: Z= (4n + 2) w-Elektronen mit n = 0,
1, 2, 3,.... Dann ist Verbindung planar.

Autor:Ka Anmerkung: Sehr vereinfacht




