Orbitaltheorie OC1

- Bewegung von Teilchen kleiner Masse wird nicht durch die Newton’sche Mechanik,
sondern durch die Schrédingergleichung beschrieben. Die Schrédingergleichung ist
eine Folge der Heillenberg’schen Unschérferelation (Ort und Impuls eines atomarren

Teilchens kann nicht gleichzeitig exakt bestimmt werden)

- Losung der Schrodingergleichung fur Wasserstoffatom exakt, fiir hohere Atome oder

Molekdle nur mittels Naherungsverfahren moglich

- Die Aufenthaltswahrscheinlichkeit eines Elektrons zu einer bestimmten Zeit t in
einem bestimmten Abstand r vom Kern zu sein wird durch die ¥ Funktionen

beschrieben y(r,t). Die Wahrscheinlichkeit W ein Teilchen im Volumenelement dV

anzutreffen ist gegeben durch y? = dW/dV

- S, p, d, fOrbitale sind ¥ Funktionen, die die
Losung des Wasserstoffatoms
(Wasserstoffproblem: 1 Elektron im Potential
eines geladenen Kerns) darstellen. Es gibt eine
unendlich groRe Anzahl maoglicher
Losungsfunktionen W (1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 3d...).
Jede Losungsfunktion hat eine bestimmte Energie
(die 2s und 2p Orbitale des Wasserstoffproblems
sind entartet, also energetisch gleich). Orbital ist
ein Synonym flr Losungsfunktion bzw.
Zustandsfunktion.

- Wy besitzt den niedrigsten Energieeigenwert
(Grundzustand des H-Atoms). Fir diese Funktion
gilt fur die Aufenthaltswahrscheinlichkeit in
einem bestimmten Abstand r zum Kern: dW=
¥, 2*4nr2dr. Die groBte Wahrscheinlichkeit ist das
Elektron im Bohr'schen Radius von r=53pm
anzutreffen

- In Mehrelektronensystemen spirt ein Elektron nicht nur das anziehende
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Coulombpotential des Kerns, sondern auch die abstoRende Wirkung der anderen
Elektronen. Solche Systeme sind nur mit Naherungsverfahren lgsbar.

o Die nullte Orbitalndherung vernachléssigt die Elektron/Elektron WW. Man

bezeichnet diesen Ansatz als Produktansatz, da sich die ¥ Funktion des

Mehrelektronensystems, die von den Abstanden aller Elektronen vom Kern

abhangig ist aus den einzelnen W Funktionen jedes Elektrons, die nur von
seinem Abstand zum Kern abhéngig ist, faktoriell zusammensetzt: ¥(r;...r,) =

@(r1)*...* ¢(n)

o Die erste Orbitalndherung ersetzt die Kernladung durch die effektive

Kernladung (reduzierte Kernladung, die aufgrund der Anwesenheit weiterer

Elektronen von jedem Elektron tatsachlich ,,gespurt* wird).

- Mehrelektronensysteme werden demnach mittels Baukastensystem aus den Orbitalen
fur Einelektronensysteme zusammengesetzt. Molekilorbitale kdnnen analog dazu
durch die einzelnen Atomorbitale beschrieben werden, die das Molekdl bilden. Dieser
Ansatz wird als LCAO-MO (linear combination of atomic orbitals to create molecular

orbitals) beschrieben.



o Born-Oppenheimer-Naherung: da die Elektronen eine sehr kleine Masse und

somit auch sehr kleine Tragheit haben, passen sie sich verzégerungsfrei der
Umorientierung des Kerngerusts an. Somit kann die Beschreibung der
Kernbewegung von der Beschreibung der Elektronenbewegung getrennt
werden. Die Gesamtpsifunktion setzt sich aus dem Produkt dieser separierten
Funktionen zusammen. W¥(r;...r, Ri...Rn) = x(R1...Rp)* ¥’(11...10)

Geometrie von Atomorbitalen: Es gibt ein s Orbital, 3p Orbitale, 5d Orbitale und 7f
Orbitale in jeder Hauptquantenzahl.

s-Orbital p-Orbital

Besetzungsregeln fur Orbitale

(0]

das Pauli Prinzip besagt, dass sich zwei Elektronen nur dann im selben
Orbital befinden kdnnen bzw. durch dieselbe Einelektronenfunktion
beschrieben werden, wenn sie sich durch den Spin unterscheiden.

Die Hund’sche Regel besagt, dass entartete (energiegleiche) Orbitale zuné&chst
mit Elektronen gleichen Spins besetzt werden mussen

Elektronen besetzen paarweise Orbitale von niedrigster zur hdchsten Energie
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Atomorbitale unterscheiden sich von Atom zu Atom in Ausdehnung und Energie,
nicht aber in der Geometrie. Die Geometrie der Molekiilorbitale unterscheidet sich
von Molekdl zu Molekil und von Konformation zu Konformation, da sich das
effektive Feld der Kerngeriste unterscheidet.

Orbitale werden nach ihrem Symmetrieverhalten klassifiziert. Molekdlorbitale
gehoren zur selben Symmetriepunktgruppe wie das Molekdl, das sie beschreiben
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Wechselwirkungsdiagramme

Atomorbitale ndhern sich einander an und verschmelzen zu Molekilorbitalen
(Kombination)

3 Antibindendes MO as
R ==
H H
© 0 @
Beide 1s-Orbitale addiert B.rni:.-ndns MO 15 AD 18 AD
MoAEn
¢© O ' -
— i
Das zweite 1s-Orbital wird ﬁ.rﬂlblnd:nr-dt:s Mo Bindendes MO o
vom ersien subtrahiert

Kombinationsregeln: aus 2 Atomorbitalen entstehen immer 2 Molekulorbitale. Die
Addition zweier Atomorbitale ergibt ein bindendes Molekilorbital, welches eine
niedrigere Energie hat als das Atomorbital. Die Subtraktion zweier Atomorbitale
ergibt ein antibindendes Molekdlorbital, welches eine hohere Energie hat als das
Atomorbital. Das antibindende MO ist um den gleichen Betrag energetisch angehoben
wie das bindende MO energetisch abgesenkt ist. Nichtbindende Orbitale sind
energetisch gleichwertig mit den Atomorbitalen

Wenn zwei Elektronen in einem bindenden Molekiilorbital zusammenkommen
entsteht eine chemische Bindung und die gewonnene Energie wird frei. Bindungen
kommen nur dann zustande, wenn Energie frei wird (wie bei H,, nicht aber bei He,)
Man bezeichnet das hdchstliegende besetzte MO als HOMO (bei H, das bindende
MO) und das niedrigst- liegende unbesetzte MO als LUMO (bei H; das antibindende
MO).

Antibindendes MO a»

o und & Orbitale sind bindende MOs. |neraie
LR 4|
Werden diese als 6* und n* geschrieben, el
bezeichnen sie die jeweiligen antibindende He
MOs. e
H H Kein Energie-
Eine rechts hochgestellte Ziffer (1 oder 2) 18 AO cewinn s A0

beschreibt die Anzahl der Elektronen, die
sich im jeweiligen MO befinden. el
jedes Elektron besitzt einen Spin s von +/-
Y. Der Gesamtspin S eines Atoms oder
Molekiils berechnet sich aus der Summe der
einzelnen Spins. Aus dem Gesamtspin errechnet sich mittels der Formel M=2S+1 die
Spin Multiplizitat M (1 bis 4, gibt an in wie viele Raumrichtungen sich der
Spinvektor bezuglich einer Achse, z.B. in einem Magnetfeld, einstellen kann), welche
durch eine links hoch gestellte Ziffer angegeben wird. Spin Multiplizitat 1 beschreibt
einen Singulettzustand, Spin Multiplizitat 3 beschreibt den Triplettzustand des
Molekdils.

Bindendes MO o




Bei H; gabe es rein theoretisch 4
Besetzungsmaoglichkeiten der MOs. Diese
werden mit dem energetisch héchstliegenden
beginnend diskutiert:

(0}

15%2 beschreibt zwei Elektronen
antiparallelen Spins im antibindenden o
Molekdlorbital. Es resultiert eine
Multiplizitat von M=2*(-1/2 +1/2)

+1=1, als ein Singulettzustand

l56* beschreibt ein Elektron im
bindenden und ein Elektron im
antibindenden ¢ Molekdlorbital. Beide
haben unterschiedlichen Spin, weshalb
sich auch hier ein Singulettzustand ergibt.
3656* beschreibt ein Elektron im bindenden
und ein Elektron im antibindenden o
Molekdlorbital. Hier haben beide
Elektronen gleichen Spin. Es resultiert:
M=2*(1/2+1/2)+1=3, also Triplettzustand
5% beschreibt zwei Elektronen
antiparallelen Spins im bindenden ¢
Molekulorbital (also Singulettzustand).

Die Energien der Elektronen in bindenden und
antibindenden Orbitalen verhalten sich wie in

folgender Abbildung gezeigt in Abh&ngigkeit vom

2 H-Orbitale

@\

Y

> H,-Molekil

Abstand r zum Kern. Der Gleichgewichtsabstand erklart sich durch den Kompromiss

zwischen der groRtmoglichen Uberlappung der beteiligten AOs und der

geringstmoglichen AbstoBung der Kerne

Welche Atomorbitale konnen miteinander in Wechselwirkung treten?
die miteinander wechselwirkenden AOs missen gleiches Symmetrieverhalten
gegentber der Kernverbindungsachse besitzen und energetisch nahe beieinander
liegen (deshalb entstehen Bindungen meist aus AOs mit gleicher oder benachbarter
Hauptquantenzahl). Je weiter die wechselwirkenden AOs energetisch auseinander
liegen, desto weniger Energie wird bei einer Bindung frei

E
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1.) Kombination zweier 1s Orbitale

b 1s Orbitale, bindendes und antibindendes MO sind
* . rotationssymmetrisch zur Kernverbindungsachse,
. » < weshalb man die MOs als ¢ Zustéande bezeichnet. Das
bindende o MO weist eine erhéhte Elektronendichte
s+ 1s -?- zwischen den kernen auf, wahrend das antibindende
MO eine Knotenflache an dieser Stelle besitzt (die
Wellenfunktion andert hier ihr Vorzeichen, die Elektronendichte ist 0)

- kovalente Bindungen werden durch die Bindungsordnung charakterisiert. Sie ist
definiert als die halfte der Differenz aus Anzahl der Elektronen in bindenden MOs
minus Anzahl der Elektronen in antibindenden MOs. Fur H; errechnet sich somit: (2-
0)/2 = 1 fur den Bindungsgrad. Dieser entspricht eine Einfachbindung. Die
Einfachbesetzung einzelner MOs kann also zu nichtganzzahligen Bindungsordnungen
fuhren.

2.) 1s und p, bzw. zwei p, kdnnen auch ¢ MOs bilden
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n MOs entstehen durch die Wechselwirkungen orthogonal zueinander stehenden p, und py
AOs und stehen selbst orthogonal auf der Kernverbindungsachse und orthogonal zueinander.
p-AOs, © und n* MOs sind nicht rotationssymmetrisch zur Kernverbindungsachse (sie weisen
eine Knotenebene auf, die durch die Ebene des Molekiils gebildet wird), weshalb sie nicht mit
o, sondern mit ©t bezeichnet werden. Antibindende ©* MOs weisen genau wie antibindende o*
MOs eine Knotenebene auf, die senkrecht zur Kernverbindungsachse steht.

- Bindungen, welche durch ¢ MOs zustande kommen, heiRen ¢ Bindungen. Solche, die
durch = MOs entstehen, heif’en = Bindungen.



Homonukleare, zweiatomige Molekdile
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Energiediagramm fiir die Bildung von
Molekdlorbitalen zwischen identischen
Atomen mit geringer Energiedifferenz
zwischen dem 2s- und 2p-Orbital (B, C;, N,)
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Energiediagramm fiir die Bildung von
Molekdlorbitalen zwischen identischen
Atomen mit groRer Energiedifferenz zwischen
dem 2s- und 2p-Orbital (O,, F,)

4 Energie

4 Energie

Co Molekul Slngulett Zustand

i Energie

2p, 2p, 2p,

+ i

2pz 2p, 2p,

N, Molekil: Singulett Zustand

O, Molekdl: Triplett Zustand

- wenn bei B, und O, Molekilen geméal der Hund’schen Regel die Valenzelektronen
parallele Spins aufweisen, so liegen sie im energetisch glinstigsten Zustand, dem
Grundzustand vor. Es handelt sich um einen Triplettzustand. In diesem ist der
radikalische Charakter und der Paramagnetismus des Sauerstoffmolekiils begriindet.
Paramagnetische Materialen nutzen &ulRere Magnetfelder, um ihr eigenes Magnetfeld

effektiv zu verstarken.



- Es gibt zwei angeregte Zusténde des Sauerstoffmolekiils. In beiden Zustédnden sind die
Spins der Elektronen entgegen der Hund’schen Regel antiparallel ausgerichtet,
weshalb sie energetisch wesentlich hoher liegen als der Grundzustand. Es handelt sich
um einen Singulettzustand. In diesem ist der Diamagnetismus begriindet.
Diamagnetische Materialen haben in &uBeren Magnetfeldern eine geringere
Feldlinien-Dichte als ihre Umgebung.

o Erster angeregter Zustand: die beiden antiparalleln Elektronen befinden sich in
verschiedenen n* Orbitalen

O Zweiter angeregter Zustand: die beiden antiparallelen Elektronen befinden sich
im selben = Orbital (zusétzlich muss hier die Spinpaarungsenergie aufgebracht
werden)

Heteronukleare, zweiatomige Molekule

A Energie

1.) Beispiel: NO ; /L\
+ _.“, :///f o Y
Das Stickstoffatom liegt mit einer 2p, 2p, 2p, \ NP
lonisierungsenergie von 14,534 eV energetisch § ﬁ“ " 2, 2, 2,
niedriger als das Sauerstoffatom mit einer g ‘*—“-«'6
lonisierungsenergie von 13,618 eV. A
v if\ 1‘ > 3
- 2s | 5
2.) Beispiel: HF s ° 28

AO(O) | MO(NO) = AO(N)

Die lonisierungsenergie von H ist 13,598 eV, wahrend

i die lonisierungsenergie von F 17,422 eV betragt. So
£ ?\ kommen die im Diagramm gezeigten energetischen
g i Verhaltnisse der AOs zustande. Der Wasserstoff stellt
w

fiir die Bindung sein 1s-Orbital zur Verfiigung. Eine
'L_'TJ} ‘T“ﬁ_—%‘ Kombination mit dem 2s-Orbital des Fluors verbietet

et sich wegen der groRen Energiedifferenz, so dass das
5 Wasserstoff 1s- mit einem Fluor-2p-Orbital kombiniert
-T— und ein bindendes o sowie ein antibindendes ¢ MO
e entstehen. Die beiden weiteren 2p-Orbitale kénnen aus
AO(H) MOMHF)  AO(F) Symmetriegriinden nicht kombinieren; sie nehmen an

der Bindung nicht teil, verbleiben ann&hernd auf ihrem
Energieniveau und werden dann - wie auch das 2s-Orbital - als nichtbindende Orbitale
bezeichnet.

Das Wasserstoff-1s-Orbital liegt energetisch vom ¢ MO weiter entfernt als das Fluor-2p-
Orbital. Dies bedeutet wiederum, dass sich die Bindungselektronen des ¢ MO bevorzugt beim
Fluor aufhalten. Fluor zieht die Bindungselektronen starker an als der Wasserstoff, ist also das
elektronegativere Element. Eine solche unsymmetrische Bindung bezeichnet man als
polarisierte kovalente Bindung.



Mehratomige Molekile

Es gibt zwei Modelle, nach denen man mehratomige heteronukleare Molekile im MO
Schema erklaren kann.

1.) Modell auf Basis der Hybridisierung

Beispiel: Wasser

- Falsche Vorgehensweise:
Fur die lineare Kombination sind die beiden 1s Orbitale der H Atome und die 2px und 2py
Orbitale des O Atoms verfugbar. Die 2pz Elektronen kdnnen nicht mit dem 1s AO des
Wasserstoffs tberlappen (Symmetrieverboten, da p, antisymmetrisch). Es kombiniert sich
jeweils das 1s AO vom H Atom mit einem 2p AO vom O Atom. So werden zwei MOs
erhalten. Die freien, also nichtbindenden Elektronen des O Atoms besetzen paarweise das 2s
und das 2pz AO. So ergibt sich ein Bindungswinkel von 90°. Real liegt ein Winkel von
104,5° vor.

- Richtige Vorgehensweise:
Der Winkel von 104,5° befindet sich nahe am idealen Tetraederwinkel von 109,47°. Erkléren
lasst er sich, wenn man davon ausgeht, dass im Sauerstoffatom alle vier AOs (s, px, py, pz) der
Valenzschale sp3 Hybridisiert vorliegen. Die zwei 1s Orbitale der H Atome kombinieren nun
mit zwei dieser vier sp® AOs zu MOs, wéhrend die restlichen zwei voll besetzten also nicht
bindenden sp3 AOs unberihrt bleiben. Es wird jedoch nicht 100% der Winkel von 104,5°C
erklart...

Beispiel: Methan

Da vier Bindungen vom Kohlenstoff aus zu gleichen Atomen gehen, sind alle vier Bindungen
gleichwertig. Es mussen also vier sp3 Hybrid-AOs mit jeweils einem 1s AO des H Atoms
wechselwirken, um vier gleichwertige MOs zu bilden.

2.) Modell auf der Basis einfacher konstruktiver, destruktiver WW
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Hybridisierung von Atomorbitalen

- Linearkombination von verschiedenen Atomorbitalen innerhalb eines Atoms fiihren zu
neuen &quivalenten Atomorbitalen. Diese werden als Hybridorbitale bezeichnet. Sie
nehmen die strukturell glinstigste Geometrie ein (alle Orbitale haben den
grofitmoglichen Abstand zueinander)

sp2 Hybride: 109,47°

Aus den Wellenfunktionen 2s, 2py, 2py und 2p, lassen sich vier dquivalente 2sp°
Hybridorbitale konstruieren, die nach den Ecken eines Tetraeders gerichtet sind. Solche
Hybride findet man bei einem Kohlenstoffatom mit vier ¢ Bindungen (z.B. Methan)

1
¢, = §(LP25 T, Tt Wap, +lp2pz) 1i|§

1

b, = E(Wzs TWap, ~Wap, ~ szz) k
1 [y

Oy :E(Wzs_q}m T Wap, — Wy, ) ‘g
L I

¢)4 = _(l’I’JQS 7lp2px - LI'Ipr +lp2pz) 4

2

e

757
L7
LT
g

gy

ry

¢, , g P,

sp? Hybride: 120°

Aus 2s, 2p, und 2py lassen sich drei aquivalente sp? Hybridorbitale konstruieren, die in die
Ecken eines gleichseitigen Dreiecks gerichtet sind. Solche Hybride findet man bei
Kohlenstoffatomen mit 3 ¢ und einer = Bindung (z.B. Ethen). Die = Bindung benétigt das 2p,
Orbital, weshalb es nicht mit zur Hybridisierung beitragt, sondern ein MO bildet.
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sp Hybride: 180°

Aus 2s und 2py lassen sich zwei dquivalente sp Hybridorbitale konstruieren, die in
entgegengesetzte Richtungen der x Achse zeigen. Solche Hybride findet man bei
Kohlenstoffatomen mit 2 o und 2 © Bindungen (z.B. Ethin).

1
b = ﬁ(lpzs + sz,)

1
by = ﬁ(lpgs —Wap, )

Beispiel Ethen:

\
Wasserstoff
s-Orbitale

\
sp? hybridisierte Kohlenstoffatome
drel sp2 Hybridorbitale + p-Orbital

Formelschreibweise mit
sterecchemischer Darstellung
Ethan der Bindunaen

VESPR (Valence shell electron pair repulsion) Theorie (auch genannt: Gillespie-Nyholm-
Modell): Bereiche erhohter Elektronendichte (bindende und freie Elektronenpaare) wollen
immer den grofitmoglichen Abstand voneinander haben. Somit lassen sich Strukturen
vorhersagen

o lineare Elektronenanordnung (2 Bereiche)

« trigonale Elektronenanordnung (3 Bereiche)

o tetraedrische Elektronenanordnung (4 Bereiche)

« trigonal-bipyramidale Elektronenanordnung (5 Bereiche)

o oktaedrische Elektronenanordnung (6 Bereiche)
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Walsh Diagramme

Kohlenstoff

LY.
mit Walsh Diagrammen lassen sich Wasserstoff Wasserstoff
Energieinderungen der MOs bei einer + 3+ —
Veranderung der Kernanordnung (meistens 2p. 2pe 2p:
Bindungswinkel) vorhersagen. Das folgende ¥+
Beispiel Methylen (ein Carben) gilt fiir alle Is 4 I's
AH, Molekile: s
4
Is
'L:i_c!l o % gii(r:wgrend, :l_ 4_
naend, VOr:
ZLVOr: EP— 25 - ZP‘ 2P
sp? Sp
MGQs,
MOS-’ % % zZuvor: % %
ZUVOT: EP‘ 2[_.)n 25 ZP\
H H
hY
317 N @& % N D
Is “a I's e
| /@ o W
Singulett Triplett
Orbitaliibersicht des Singulett Orbitallibersicht des Triplett
Carbens (angeregter Zustand) Carbens (Grundzustand)
Vorhergesagter Bindungswinkel: Vorhergesagter Bindungswinkel:
120° / tatsachlich 103° 180° / tatsachlich: 136°

(Im Walsh Diagram von unten nach oben):

1.

erstes bindendes MO: o+2s: gewinkeltes und lineares Molekdil hat dieselbe Energie,
da es sich um spharische Orbitale handelt und die Uberlappung in allen Anordnungen
gleich hoch ist. [Geometrie egal]

zweites bindendes MO: o*+2py: die Energie sinkt, je naher sich die Orbitale gleichen
Vorzeichens kommen, bzw. je linearer die Anordnung wird. [lineare Geometrie
bevorzugt]

freies Elektronenpaar: Wasserstoffatome werden in Richtung der Knotenebene des p
Orbitals bewegt. In linearer Geometrie Uberlappen die Wasserstofforbitale genauso
stark mit dem oberen Orbitallappen gleichen VVorzeichens wie mit dem unteren
unterschiedlichen Vorzeichens. Netto findet also keine Uberlappung mehr statt (die
Bindung verliert den s Anteil und wird zu einem reinen p-Orbital) [gewinkelte
Geometrie bevorzugt]

Reines p-Orbital Uberlappt nicht mit Wasserstofforbitalen. Somit spielt die Geometrie
keine Rolle. [Geometrie egal]

- Orbitale 3 und 4 entarten in der linearen Geometrie.
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Walsh Diagram: Molekilorbitale und Walsh Diagramm: da Wasser und BeH, sind
deren Energiedifferenz nach die Steigung der oberen | andere AH, Systeme.
Winkeldnderung gestrichelten Linie Wasser liegt
groler ist, liegen gewinkelt und BeH,
Carbene bevorzugt im linear vor.

Singulettzustand (blaue
Elektronen), also
gewinkelt vor.

Das HMO (Huckel Molekulorbital) Modell

Dieses vereinfachte MO Modell wurde flr  Bindungen (bzw. &t Elektronensysteme)
eingefuhrt.

o/nt Separation: Die Kohlenwasserstoffebene ist planar (bilden eine Molekilebene),
wobei s, pxund py symmetrisch beztiglich dieser Molekiilebene sind und p,
antisymmetrisch zu dieser ist. Somit ist eine getrennte Betrachtung mittels
Wechselwirkungsdiagrammen der Orbitale s, py, py (Symmetrische ¢ MOs) und des
Orbitals p, (antisymmetrische = MOs) moglich. Es werden nur die Elektronen in
konjugierten Verbindungen betrachtet!

Die Hiickel-Molekul-Orbitale werden als Linearkombination (LCAO-Ansatz) der p,
Basis dargestellt

die Gesamtenergie E des n Elektronensystems berechnet sich durch E=Z(bje;), wobei
b; die Besetzungszahl des i-ten MOs (0,1, oder 2) und &; dessen Energie ist.

Die Energie g; der Tt MOs ergibt sich aus den Werten o (Coulombintegral) und 3
(Resonanzintegral). a beschreibt die Coulombenergie, die frei wird, wenn ein Elektron
das entsprechende Orbital besetzt. B beschreibt die Energie, die frei wird, wenn das
Elektron Uber weitere benachbarte AOs in bindende MOs delokalisiert.

Beispiel: HMO Energieniveau-Diagram fir Ethen

E
. . . E2=Ct—|3—— - )
fur Ethen ist die Gesamtenergie des © ’8%

Elektronensystems E=2(a+f), wobei der
Energiegewinn durch Resonanzstabilisierung
AE=2 entspricht * 7T

EI:ZQAFB B ﬁ :é%%iié%i;
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Beispiel: Propadien

b ¢
’ 2ab WW 2 Knotenpunkte —
LUMO _
¥, Ob+0ab WW /
1 Knotenpunkte 1
HOMO
' /
¥, : ' l I 2b WW 0 Knotenpunkt —~L»

Beispiel: Butadien

¥, N 3ab WW 3 Knotenpunkte —

1b+2ab WW 2 Knotenpunkte —

2b+1lab WW 1 Knotenpunkt

3b WW 0 Knotenpunkte

S
= £
@)

% :k.

Mnemotechnische Hilfsmittel zur Beschreibung der HMO Energie-Schemata
1.) fur monozyklische, konjugiert-ungesattigte Systeme nach Frost Musilin
A L O
Cyclopropeny! — ~ Cyclopentadienyl Cycloheptatrienyl
Cyclobutadien Cyclohexatrien

Vorgehensweise: Man zeichnet Kreise mit dem Radius 2. In diese kreise werden die
zyklischen Systeme mit der Spitze nach unten gestellt, sodass die Ecken des Molekiils auf
dem Kreis liegen. Eine horizontale Projektion der Schnittpunkte gibt die Lage der
Energieniveaus wider. Die Zahlen entsprechen also den relativen Stabilisierungsenergien der
MOs.
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Aromatizitat: Die Besetzung aller bindenden MOs mit je zwei Elektronen flihrt zu Systemen
mit 4n+2 & Elektronen, wobei n eine ganze rationale Zahl ist. Ist dieser Zustand maximaler
Stabilisierung erreicht, spricht man von aromatischen Systemen. Aromatische Systeme sind
immer planar.

Beispiel:

Cyclopentadien liegt nur in seiner anionischen Form (es hat einen pKa von 16 und reagiert
somit mit einer starken Base als Sdure) als Aromat vor:

/ _______ o

anion

Base

therefﬂra aromatic

So ergeben sich folgende aromatische Systeme:

WQL)@(@@

21t Ek,l\n onen

6m l‘t]el\l] ‘onen
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Antiaromatizitat: Systeme, die 4n & Elektronen aufweisen sind Biradikale im
Triplettzustand. Sie werden als antiaromatisch bezeichnet, da sie sehr reaktiv sind und keine
Delokalisierung der & Elektronen aufweisen. Eine Isomerisierung hat eine relativ hohe
Aktivierungsenergie. Antiaromatische Systeme sind ebenso planar!

Beispiel:

\ /

N/ RN

1 O

antibindend

P2 4 ey + o nichtbindend

6 8, —
¢ u } antibindand
#1 by —

i
2 by T*' }bindend
N

Cyclobutadien ist planar, weist
aber eine hohe
Isomerisierungsbarriere
(40kJ/mol) auf

und verhalt sich wie ein
Biradikal.

Der UZ hat D4y Symmetrie
(alle Seiten sind gleich lang)

Cyclobutadien ist
antiaromatisch. DB

(135pm) und EB (157pm)
sind unterschiedlich lang

Nichtaromatizitat: Systeme, die nicht planar sind heif3en nichtaromatisch. Cyclooctatetraen
besitzt 8 Pi Elektronen und ist somit nicht aromatisch. Es weist jedoch 4n Elektronen und

somit Birdaikalcharakter auf. Da es jedoch zugleich in Wannenkonformation vorliegt, also
nicht planar ist, ist dieses System auch nicht antiaromatisch.

2.) fur azyklische, konjugiert-ungseséttigte Systeme nach Frost Musulin

Fur acyclische © Systeme mit n Zentren werden Polygone mit 2n+2 Zentren in die Kreise

gezeichnet.

Hijckal-Ethan

/ ) \ — —1414

N S

- 0.618

7

N === —— +0818

Vs
N

+ 1,618

Hackel-Butadien

Hiche!-Pertadienyl
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- Ketten mit gerader Anzahl an Zentren besitzen n/2 bindende und n/2 antibindende
MOs. Ketten mit ungerader Anzahl besitzen (n-1)/2 bindende und antibindende MOs,

sowie ein nichthindendes.

- Je groRer das System wird, desto geringer wird auch die Energiedifferenz zwischen

HOMO und LUMO

3.) fur konjugiert ungesattigte periplanare Molekile (Aromaten)

fur aromatische Systeme lasst sich folgendes Schema anwenden. Hier sind ¢« und ¢y jeweils

entartete Systeme der gleichen B Energie.

HMO Satz von Benzol:

B-Energie
-2 O Ob+6ab
{:E 3KF
(O]
-1 r'\/\. Ob+2ab

L 2 KF
e 0
+1 e 2b+0ab
:\ G 1 KF
+2 6b+0ab
0 KF

Benzol

16

2b+4ab
ﬁ?/‘ i 2+KI§
Qs
1

) -
" N S
V.

(0]

4h+2ab
1 KF



