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Prasenzaufgaben

1 Molekiilbindungen

a) Erkliren sie, warum nur zwei Elektronen eine kovalente

Bindung eingehen konnen.

In Molekiilen existieren verschiedene Arten von Bindungen,
die die Atome zusammen halten und so komplexe Struktu-
ren entstehen lassen. Sie werden in der Chemie nach ihrer
Stéarke klassifiziert. Man unterscheidet

e die sehr stabilen Primé&rbindungen; dazu gehoren die
Tonenbindung, die metallische Bindung und auch die ko-
valente Bindung

e und die deutlich schwécheren sekundéren Bindungen, na-
mentlich die Wasserstoftbriickenbindung, die Dipol-Dipol-
Bindung und die Van-der-Waals-Bindung.

Eine kovalente Finfachbindung besteht aus einem Paar von
Elektronen, das genau zwei Atomen gemeinsam angehort.
Dieses Elektronenpaar zeichnet sich durch eine hohe Auf-
enthaltswahrscheinlichkeit auf der Verbindungslinie beider
Kerne aus. Dadurch wird die Coulombabstofflung zwischen
den Kernen geschwicht und das System stérker gebunden.
Es ist also gewissermaflen schon in der Definition der kova-
lenten Einfachbindung enthalten, dass sie aus genau zwei
Elektronen besteht.

Im Allgemeinen teilen sich bei einer kovalenten Bindung
aber ein oder mehrere Reaktionspartner ein oder mehrere
Elektronen. So bezeichnet man zum Beispiel auch das ein-
zelne bindende Elektron im Hj -Ton" und die vollstindig
delokalisierte Wolke der 18 Ringelektronen im Benzol als
kovalente Bindungen. Eine bessere Formulierung der Fra-
gestellung wére deshalb gewesen, warum eine kovalente
Einfachbindung aus nicht mehr als zwei Elektronen beste-
hen kann.

Der Grund dafiir ist, dass die Elektronen einer kovalenten
Einfachbindung durch dieselbe Ortswellenfunktion beschrie-
ben werden und somit in allen damit verbundenen Quanten-
zahlen n, [ und m; identisch sind. Die einzige Quantenzahl,
die durch die Ortswellenfunktion nicht festgelegt wird, ist
der Spin, der fiir Elektronen als Spin-%-Teilchen nur die
Einstellungen ms = :I:% entlang der Quantisierungsachse
annehmen kann. Sind beide Einstellungen belegt, so ist
das kovalente Einfachbindung voll besetzt und kann durch
keine weiteren Elektronen angenommen werden.

b) Ordnen sie die Molekiile Ha, HD und D2 nach ihrer effek-

tiven Bindungsenergie in absteigender Reihenfolge.

Deuterium ist ein Wasserstoffisotop mit einem zusétzlichen
Neutron. Diese drei Molekiile unterscheiden folglich in ihrer
Masse.

M, ~2u mpp ~ 3u mp, ~4u

(1)

Unter Vernachlissigung von Effekten der schwachen Wech-
selwirkung zwischen Elektron und Neutron, die aus der

1Vgl.: Seite 13, Kapitel 6 der Vorlesung

~

nicht verschwindenden Aufenthaltswahrscheinlichkeit von
1s-Elektronen innerhalb des Kerns entstehen kénnen, ist
dies auch der einzige Unterschied zwischen den drei Mo-
lekiilen.

Das Coulomb-Potential und die Energieerhéhung durch
das Pauli-Prinzip fiir sehr kleine Kernabstinde im Molekiil
dndert sich hierdurch nicht, sodass sich die Lennard-Jones-
Potentiale von Hz, HD und D3 kaum unterscheiden sollten.
Somit héngt die Bindungsenergie maflgeblich nur noch von
der Nullpunktsenergie des Grundzustands ab: Je kleiner
die Energie des Grundzustands, desto grofler dessen Bin-
dungsenergie. Ndhert man das Lennard-Jones-Potential fiir
kleine Abweichungen vom Geichgewichtsabstand, also im
Bereich des Potentialminimums als harmonisches Poten-
tial, so betragt die Nullpunktsenergie £y = %hwo. Uber
wo = v/k/p, wobei k die Riickstellkonstante des Potentials
angibt, ist Ey abhingig von der Molekiilmasse, sodass gilt

1 h |k 1
EO*iﬁWO* 2\/;0(\/17 (2)

FE sinkt mit steigender Masse. Wegen u = n:'ilﬁ:fz ist
HHy = 9
MHEMD 2mpg
= 3
pHp = T 3 3)
mp
KDy = —5— R MH

Aus diesem Grund ist das Molekiil Ds stérker gebunden
als HD und dieses wiederum starker als Ho.

Was bedeutet es, wenn man sagt, ein Molekiil sei in einem
elektronisch angeregten Zustand? Geben sie ein Beispiel fir
Ho.

Elektronische Anregung liegt vor, wenn sich mindestens
ein Elektron des Molekiils nicht im Grundzustand befin-
det. In der LCAO-N&herung werden Molekiilorbitale aus
Linearkombinationen der Orbitale aller beteiligten Atome
konstruiert. Im Rahmen dieser Ndherung heif3t das, dass
mindestens ein Elektron des Molekiils ein angeregtes Ato-
morbital besetzt. Beispiele fiir Hs sind 1s2s, 1s2p, 3s4f.

d) Die niedrigsten elektronisch angeregten Zustinde von Na

und Oq2 liegen mehr als 8 eV iber dem Grundzustand. Wel-
che Folge hat das auf unsere optische Wahrnehmung der
Umgebung?

Das Spektrum des sichtbaren Lichts reicht etwa von 400 nm
bis 800nm. Nach F = % entspricht das dem Energiein-
tervall [1,55eV; 3,10eV]. Dies hat zur Folge, dass das fiir
Menschen sichtbare Licht durch die Atmosphére nur ge-
ringfiigig absorbiert wird. Luft erscheint transparent.

e) Die Energie fiir Vibrationsiiberginge bzw. -zustinde von

HC! ist deutlich grofier (etwa eine Gréfenordnung) als die
von»NaCl. Warum? Benutzen sie die Lisung von Aufgabe
1, Ubungsblatt 7.

Das Wasserstoffatom ist mit mpyg ~ 1u sehr viel leichter
als Natrium mit my, &~ 23 u. Die Vibrationsenergie hingt
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néherungsweise harmonisch von der reduzierten Masse p ab,
genau wie die Grundzustandsenergie Fo in Aufgabenteil b):

k‘vib o i
M Vi

Dieser Effekt alleine wiirde aber nur ein Verhiltnis von
Eviv,act/Evib,Nact = 3,8 erkliren. Ein weiterer Beitrag
ergibt sich aus dem unterschiedlichen Verlauf des Po-
tentials beider Molekiile. Ndhert man den Potentialver-
lauf in Abhéngigkeit des Kernabstands R durch ein io-
nisches Lennard-Jones-Potential, welches in der Umge-

Evib = hwvib =h

(4)

Der R™'2-Verlauf des Potentials fiir kleine Kernabstéinde
und auch die maximale Potentialtiefe sind fiir beide Mo-
lekiile dhnlich. Da das Wasserstoff aber eine knapp dreimal
so hohe Ionisationsenergie besitzt, wie Natrium (FEion, z =
13,6 eV gegeniiber Eion,ne = 5,14€V), unterscheiden sich
die Potentiale fiir grofie Kernabstéinde sehr deutlich (s.
Abb. 1). Man kann sich nun leicht vorstellen, dass wenn
das Potentialmimum in beiden Féllen annédhernd gleich ist,
das HCl-Potential fiir groffe Kernabsténde aber hoher liegt,
dann muss die Kriimmung des Potentials dazwischen und
deshalb auch die Energiedifferenz seiner Vibrationszusténde
grofler sein.

bung des Minimus einem harmonischen Potential #hnelt, f) In Abbildung 2 sind die Potentialkurven zweier diatoma-

so héngt die Energiedifferenz aufeinanderfolgender Vibrati-
onszustinde dort zusétzlich ndherungsweise wurzelférmig
von der Kriimmung des Potentials ab. Man rechtfertigt die-
se Aussage mit dem harmonischen Potential, in dem sich
die Riickstellkonstante k aus der zweifachen Ableitung des
Potentials V(R) = 1kR?, also seiner Kriimmung, ergibt.
Anschaulich ist klar, dass eine stirkere Kraft zuriick zur
Ruhelage eine schnellere Vibration verursacht.

Um zu verstehen, warum das Potential beider Molekiile
verschieden sein sollte und insbesondere warum es fiir HC!
in der Umgebung des Minimums stédrker gekriimmt sein
sollte, sind einige Aussagen zum Lennard-Jones-Potential
erforderlich. Es zeichnet sich durch zwei Beitrige aus:

A B

V(R) = R2 R

A, B € R, konstant (5)
Die R™'2-Abhingigkeit lisst die potentielle Energie fiir
sehr kleine Absténde divergieren. Dieser Beitrag kommt
dadurch Zustande, dass die Elektronen zur Einhaltung
des Pauli-Prinzips bei Anndherung der Atombhiillen auf
energetisch hohere Orbitale ausweichen miissen. Fiir sehr
kleine Abstidnde wird hierdurch auflerdem die zunehmende
Kern-Kern-Abstoflung beriicksichtigt.

Der —R™!-Term erzeugt fiir groe Absténde eine attraktive
Kraft zwischen den Cl™- und H"- bzw. Na™-Ionen. Die
physikalische Ursache dieser Anziehung ist die elektrostati-
sche Coulomb-Kraft. Fiir sehr grofle Kernabstéinde ist das
System nicht linger gebunden, sondern besteht im Prinzip
aus einem isolierten Chlor-Anion und einem Wasserstoff-
bzw. Natrium-Kation. Fiir diesen Fall muss das Potential
natiirlich gegen die Differenz aus Ionisationsenergie und
Elektronenaffinitdt Eion — Fag konvergieren.

Abbildung 1: Lennard-Jones-Potential fiir kleine und
grofle Kernabstéinde. Die griine Linie zeigt den Potenti-
alverlauf von NaCl, die blaue den von HCI mit hoherer
Tonisationsenergie und deshalb gréflerer Krimmung.

rer Molekiile mit der gleichen reduzierten Masse p gezeigt.
Welches Molekiil hat

v

Abbildung 2: Potentialverlauf im Molekiil als Funktion
des Kernabstands R. Entstammt “Quantum Physics” von
Eisberg und Resnick, Kap. 12, S. 439.

1. den grifieren Kernabstand?

Der intermolekulare Gleichgewichtsabstand Ry ist festge-
legt durch seine Eigenschaft g—g R=Ro = 0. In Abbildung
2 ist klar erkennbar, dass das Potentialminimum von
Atom 1 bei groflerem Kernabstand R liegt. Demnach gilt

Ro,1 > Ro,».
2. das groflere Tragheitsmoment?

Da beide Molekiile dieselbe reduzierte Masse tragen und
Molekiil 1 einen grofleren Kernabstand aufweist, muss
auch hier die Trigheit § = pR3, mit der das Molekiil
Drehungen entgegenwirkt, grofer sein, d.h. 61 > 0,.

3. eine hohere Aufspaltung der Rotationsniveaus mit glei-
chem n und v?

Die Rotationsenergie ist gegeben durch Fret(K) =
B K(K +1). Wegen 61 > 62 gilt ABrot,1 < AErot2.
Physikalisch kann man sich vorstellen, dass Molekiil 2
ein geringeres Triagheitsmoment hat und deshalb im Mit-
tel schneller rotiert. Seine Rotationsniveaus sind weiter
aufgespalten.

4. die héohere Bindungsenergie?

Die Grenze zwischen gebundenen und ungebundenen
Zusténden liegt bei E = 0. Da das Potential von Molekiil
2 kleiner wird, als das von 1, gilt Eg1 < Ep . Streng
genommen muss man von der Potentialtiefe noch die
Nullpunktsenergie abziehen, um die Bindungsenergie zu
erhalten.

5. die hohere Nullpunktsenergie®?

2Die Nullpunktsenergie ist die Differenz zwischen der Energie, die
ein quantenmechanisches System im Grundzustand besitzt, und
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Die Nullpunktsenergie Ey als Funktion der Kriimmung
des Potentialverlaufs betriagt

_h 92V (R)
o 4m\ /i 0%R

Die Kurve von Molekiil 2 ist um den Gleichgewichtsab-
stand Rp und auch sonst stérker gekriimmt, sodass gilt
EO,l < Eo,g.

6. eine hohere Aufspaltung der Vibrationsniveaus mit glei-
chem n?

(6)

Ey

R=Ry

Die Vibrationsenergie ist Evi, = (v + %)f’wo mit v € N
und vo = 2Ep/h. Es gilt also

AFBvy, = hvg = 2E), (7)

woraus wegen 5. folgt AFEvip,1 < AEvib,2.

Ubungsaufgaben

1 Molekiilzustande (3 Punkte)

a) Die Bezeichnung des H-Grundzustands ist 122;. Was be-
deuten in dieser Symbolik die einzelnen Grifen? (2 Punkte)

Bemerkung: Diese Schreibweise wird explizit nur zur Klas-
sifikation von zweiatomigen Molekiilen verwendet. Einige
der auftretenden Groflen sind fiir mehratomige Molekiile
nicht definiert.

Der kapitale, griechische Buchstabe gibt den Betrag der z-
Komponente der gesamtmolekularen Bahndrehimpulsquan-
tenzahl an. ¥ steht fiir A = |mz| = |L.|/h = 0 und wird
aus der Summe der atomaren Drehimpuls-z-Komponenten
berechnet, in die der Molekiilzustand fiir R — oo dissozi-
iert:

A=>"N  mith = |l;_l”' (8)

Der Grundzustand besteht in der LCAO-Néaherung aus
einer Linearkombination der 1s-Wasserstofforbitale. Da das
1s-Orbital keinen Bahndrehimpuls trigt, gilt dies auch fiir
den H;L -Grundzustand. Somit ist L, = 0. Desweiteren sind
die beiden Enden des Molekiils ununterscheidbar. Das einzi-
ge Elektron sieht also an beiden Kernen A und B dasselbe
Potential und hat bei beiden Kernen dieselbe Energie. Das
System kann deshalb nur Wellenfunktionen wohldefinier-
ter Paritdt annehmen. Aus zwei 1s-Orbitalen lassen sich
durch Linearkombination genau zwei linear unabhéngige
Molekiilorbitale konstruieren (Beweis wird in Aufgabe 2.b)
erbracht):

Uyou(r) =Wisa £ Vi B )

Hierbei wurde die Normierung ignoriert. Durch Lésen der
Schrodinger-Gleichung fiir die ungerade Wellenfunktion
stellt sich heraus, dass das System in diesem Zustand eine
Energie grofler als die Bindungsenergie besitzt. Da das H;' -
Ion ein stabiles System ist, muss der Grundzustand durch
die symmetrische Wellenfunktion beschrieben werden. Zwei
der vier gesuchten Quantenzahlen sind also schon bekannt:
3 und g.

Man kann sich nun noch leicht iiberlegen, dass die gerade
Wellenfunktion ebenfalls ihr Vorzeichen bei Ebenenspiege-
lungen beibehélt, schliefflich sind 1s-Orbitale isotrop und
somit invariant unter allen Arten von Drehungen sowie
Punkt- und Ebenenspiegelungen. Die Spinquantenzahl ist
trivialerweise 1/2, da die Elektronenhiille von nur einem
Elektron bevolkert ist. Die vollstéindige Bezeichnung des
Grundzustands in der Molekiilnomenklatur lautet

2yt (10)

g9

2 Wasserstoff-Molekiil-lon* (8 Punkte)

Das einfachste Molekiil besteht aus zwei Protonen und ei-
nem Elektron — das einfach ionisierte Wasserstoff-Molekiil
Hy .

Die links hochgestellte Zahl, in diesem Fall 1, gibt die Mul- a) Formulieren sie die elektronische Schrodingergleichung fiir

tiplizitdat M des Multipletts an, zu dem der vorliegende
Zustand gehort. Sie berechnet sich nach M = 2S5 + 1 und
legt somit auch den Gesamtspin S der Elektronenhiille
fest.® Der Index g oder u bedeutet gerade bzw. ungerade
und legt die Paritdt der Gesamtwellenfunktion Wges, also
ihre Symmetrie beziiglich Punktspiegelung am Ursprung,
fest. Diese Symmetrie kann sogar nur bei zweiatomigen
Molekiilen mit gleichen Kernen vorliegen. Eine Wellenfunk-
tion mit dem “Exponenten” + oder — wird positiv bzw.
negativ genannt. Diese Eigenschaft gibt Auskunft iiber die
Symmetrie der Wellenfunktion beziiglich Spiegelung an ei-
ner Ebene, die die Kernverbindungsachse enthélt. In der
Vorlesung wurde die x-z-Ebene gew#hlt, also entspricht die
Spiegelung der Operation y — —y. Diese Wahl ist nicht
zwingend. Andere Ebenen geben andere Quantenzahlen,
z.B. die y-z-Ebene. Diese Symmetrie kann bei homo- und
heteronuklearen Molekiilen auftreten.

b) Wie lautet in dieser Nomenklatur der Grundzustand von

H 2 Geben sie eine kurze Erliuterung des Ergebnisses. (1
Punkt)

dem Energieminimum, welches das System hétte, wenn man es
klassisch beschreiben wiirde.

3M ist auch die Anzahl der moglichen Einstellungen des Spins
entlang der Quantisierungsachse.

das HY Molekiil in der adiabatischen Niherung, d.h. der
Abstand der Protonen R wird zundchst als konstant ange-
nommen. (3 Punkte)

In der adiabatischen Néherung liegt ein zeitunabhéngiges
System vor, sodass die Losung der stationdren Schrodinger-
Gleichung mithilfe eines Separationsansatzes ausreicht, um
das System im Rahmen der Néherung vollstandig zu be-
schreiben.

Die Anwendung des zeitunabhéngigen Hamilton-Operators
liefert die Summe aus kinetischer und potentieller Energie
der elektronischen Wellenfunktion |We). Die kinetische
Energie ist dabei einfach gegeben durch den Hamilton-
Operator des freien Teilchens ﬁfrei|\Ifel> = Euxin|Val), die
potentielle Energie durch den Potentialoperator, in diesem
Fall dem des Coulomb-Potentials VCO‘11|\I/91) = Fpot|Val).
Letzterer setzt sich fiir das H, -Molekiil wiederum aus drei
Summanden zusammen:

e der Anziehung zwischen Elektron e und Kern A
e der Anziehung zwischen Elektron e und Kern B

e der Abstoflung zwischen Kern A und Kern B:

4Bemerkung: Diese Aufgabe dient der Vertiefung des Stoffes aus
Kapitel 6.2 der Vorlesung.

17. Juni 2014

Universitdt Hamburg

3 von 6



Ubungsblatt 8

Atom-, Molekiil- und Laserphysik

Sommersemester 2014

h-‘

R
-

o

! -

o

A R B

Abbildung 3: Koordinaten des H, -Molekiils: A, B Pro-
tonen, e Elektron, S Mittelpunkt der Verbindungslinie R
zwischen A und B.

2
Voou = —— (é + Ai - i) (11)
4dmeg \ T B R
Da die Masse des Elektrons etwa drei Groflenordnungen
kleiner als die des Proton ist, kann man ndherungsweise
annehmen, dass sich die elektronische Wellenfunktion in-
stantan auf Bewegungen der Protonen einstellt (Born-
Oppenheimer-Niherung). Es ist deshalb gerechtfertigt,
die Position der Protonen als fest zu betrachten und die
Schrodinger-Gleichung des Elektronenzustands fiir jeden
Kernabstand R gesondert zu losen. Bei Vernachléssigung
der Elektronenmasse auf den Massenschwerpuntk S des
Systems folgt daraus:

) = |2 - o (B Lo Dl waey

%_ 4meg E B R
= geS|\Pe1(R)>
(12)

Im Ortsraum geht diese Gleichung iiber in

N -9 e (1 1 1
HY,(r,R)=|——=— — —+— == || Pal(r,
1(r, ) {Qm 0%r  4dme (TAJrrB R)] \(r, R)
~ e /1 1
=|H — — — — || Ya(r, R) = Eges Vel (r,
[ H,A Ireo <7“B R)] 1(r, R) g 1(r, R)

mit dem Hamilton-Operator des Wasserstoffatoms Jii H.

b) Zeigen sie am Beispiel des H) -Grundzustands, dass der

Ansatz der LCAO-Niherung zu zwei verschiedenen Mo-
lekiilorbitalen fihrt. (1 Punkt)

Die LCAO-N&herung geht davon aus, dass das Mo-
lekiilproblem durch lineare Uberlagerung der beteiligten
Atomorbitale 16sbar ist. Rein anschaulich ist klar, dass diese
Naherung vor allem fiir grofle Kernabstéinde gute Ergeb-
nisse liefern sollte, da das System dann zwei dissoziierten
Atomen besonders dhnlich ist. Im Falle des H,-Tons sind
die beteiligten Wellenfunktion im Grundzsutand die rein
reellen 1s-Wasserstofforbitale

1 _ri
e, (13)
Tay

Wigi(rs) =

wobei ¢ € {A, B} die beiden Kerne indiziert und ag den
Bohrschen Radius bezeichnet. Die Molekiilwellenfunktion
konstruiert man hieraus durch

Ve (r, R) = caWis,4(ra) + cB¥i1s,B(rB) (14)

mit konstanten Koeffizienten ¢; € R. Koeffizienten aus C
mit relativer Phase e'® zwischen den 1s-Grundzustinden
sind prinzipiell auch moglich und verletzen die Forderung
nicht, dass man das Elektron bei beiden Kernen mit glei-
cher Wahrscheinlichkeit vorfindet. Diese zuséitzliche All-
gemeinheit liefert aber keine weiteren Erkenntnisse. Die
Normierung der Molekiilwellenfunktion erfordert

!

1 i/ \wel(r,R)Pd%:ci/ Wi a(ra)? dr
R3 R3

+ 6123 / \qlls,B(rB)|2 dar
" (15)

+20ACBR6/ \IJTS’A(T‘A)\I’IS,B(TB)d?’T
R3

& 1=c4+c% +2caczRe(San)

Sap ist eine Abkiirzung fiir das Uberlappintegral der beiden
Atomorbitale. Im Falle von 1s-Orbitalen ist es rein reell,
sodass die Reduktion auf den Realteil hinfillig ist. Allein
aufgrund der Symmetrie des Molekiils, also der Tatsache
dass beide Kerne gleich und sogar ununterscheidbar sind,
muss gelten, dass |ca| = |cg| und da ca,cp € R dquivalent
dazu c4 = +cp. Alles andere wiirde bedeuten, dass das
Elektron einen der Kerne bevorzugt. In (15) eingesetzt
ergibt das

1= Ci; —|—C?3 + 2cace Sap = 26?4 i?ci SaB
N S (16)
V2+2SaB

= ca ==+
Daraus ergeben sich vier mogliche Molekiilorbitale

_ Ui a(ra)+ Vis,5(ra)
2+ 2S5aB

Wis4(ra) — ¥is,p(re)

V2 =288
=Wy, 4(ra) 4+ Vi B(rB)
V2 =288

7\P15,A(7‘A) - q/ls,B(rB)
24 25ap

Uit (rR)

\Ilji_ (r,R) =
(17)

v, (rR)=

Dabei unterscheiden sich jeweils die erste und die vierte
sowie die zweite und die dritte Wellenfunktion nur im
Vorzeichen. Linear unabhéngig sind héchstens zwei dieser
Gleichungen. Man wahlt als die beiden Molekiilorbitale
aus der LCAO-Niherung in der Regel die erste und zweite
Wellenfunktion.

c) Zeigen sie durch explizites Lisen des LCAO-Ansatzes, dass

nur eines der beiden Molekiilorbitale einen bindenden Zu-
stand beschreibt. Welche Bindungsenergie hat dieser Zu-
stand? (4 Punkte)

Man berechnet den Energieerwartungswert mithilfe des
Hamilton-Operators
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1 A~
242545 (<\1115’A(TA)|H|‘I’13,A(7"A)>

+ <Wls,B(TB)|ﬁ|\Pls,B(TB)>

:|:2<‘I113,A(TA)|H|‘I/1S,B(7"B)>) (18)

1 .
= x5 (DAl H A (ra)

(W1 a(ra) | H[Ve 5 (r5))

(Bx) =

Hierbei wurde wieder ausgenutzt, dass die beiden Kerne
gleich sind, sodass der Energieerwartungswert des Elektrons
nicht davon abhéngt, bei welchem Kern es sich aufhélt, d.h.
(Wis,a(ra)|H|Vis,a(ra)) = (Y1o,5(r5)| H|Vis5(rs)) (19)
Die Losung der in (18) auftretenden Integrale berechnet

man am einfachsten in elliptischen Koordinaten. Die Trans-
formationsformeln lauten

{R,ra,rs} = {u,v, ¢} = {Ff2 2 arctan (54}
Das Volumenelement und die Riicktransformation lauten

R3

d*r = = 2 — ) dpdvde (20)
=gty me=e@-v) (@)

Fiir das Uberlappintegral erhilt man damit

1 _TATTB 4
Sap = —= e a0 d°r
R3

3
Tagy

R3 oo 1 27 9 5 Ruu/
= po—v)e " *dedrdu
8mag {/1 /—1/0 ( )

2
_ o~ R/ao (1+£+R )

ap  3ak

Die Berechnung der in Gleichung (18) auftretenden Erwar-
tungswerte

(W1 a(ra)|H[W1is a(ra))und (U1 a(ra)| H|W1. 5(r5))

erfolgt recht dhnlich, wird aber aufgrund der Lénge nicht
ausgefiihrt. Das Ergebnis ldsst sich mithilfe von p = R/ag
und der Energie E1s des 1s-Orbitals eines einzelnen Was-
serstoffatoms wie folgt schreiben

E1s
Es(p) =~

2 2
=_—° |14+Z(1 P
T +p( +ple

(22)
+(14+2/p)Sap F2(1—p)e”

Dieses Ergebnis kann am einfachsten grafisch interpretiert
werden. Abbildung 4 zeigt den funktionellen Verlauf von
E4(p). Offenbar weist nur die Energie der symmetrischen
Linearkombination ¥}, (r, R) der 1s-Atomorbitale ein Mi-
nimum bei einem Kernabstand von etwa 2,5 Bohrschen
Radien auf. Ein Potentialminimum ist fiir die Existenz
eines gebundenen Zustands zwingend erforderlich.
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1
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Abbildung 4: Energien der beiden Molekiilorbitale aus
dem LCAO-Ansatz fiir verschiedene Kernabstinde. E(p)
ist die Energie des symmetrischen Zustands, entsprechend
E_(p) die des antisymmetrischen.

3 Stabile und instabile Molekiile (9 Punkte)

Hinweis: Gehen sie analog zur Tabelle in Kapitel 6.3 der
Vorlesung vor.

a) Obwohl das Molekil Hes instabil ist und nicht vorkommt,

ist das Molekiil-Ton HeJ stabil und hat etwa die Bindungs-
energie von H2+ . Erkliren sie diese Tatsache mit Hilfe des
Molekilorbitalbildes. (3 Punkte)

Im Molekiilorbitalbild werden die Elektronenorbitale des
Molekiils nach der LCAO-Methode aus den Orbitalen der
einzelnen Atome konstruiert. Daraus ergeben sich sowohl
bindende als auch antibindende Molekiilorbitale. Ob ein
bestimmtes Orbital bindend oder antibindend wirkt, ldsst
sich nur durch Lésen der Schrodinger-Gleichung ermitteln.
Anschliefend werden diese Orbitale analog zu Atomen in
der energetisch giinstigsten Reihenfolge nach und nach mit
den Elektronen des Molekiils besetzt, bis alle verteilt sind.
Hierbei sind natiirlich Besetzungsregeln, wie das Pauli-
Prinzip zu beriicksichtigen. Die entscheidende Aussage des
Molekiilorbitalbilds ist nun, dass ein Molekiil nur dann
existieren kann, wenn die Anzahl der bindenden Orbitale
grofler ist als die der antibindenden.

Im Hinblick auf das Helium-Molekiil Hey zeigt sich, dass
dessen vier Elektronen gerade die ersten beiden Mo-
lekiilorbitale 1soy und 1lsoy, vollstandig auffiillen, d.h.
(1s04)? (1s 0%)?. Diese Orbitale sind bindend bzw. antibin-
dend, sodass keine Nettobindung vorliegt und das Molekiil
nicht existieren kann. Das Helium-Ton HeJ hat gerade ein
Elektron weniger, sodass das energetisch hoher liegende
antibindende Orbital nur halb besetzt ist. Hier liegt also,
genau wie beim Hj , ein nettobindendes Elektron® vor,
sodass das Molekiil einen stabilen Zustand bildet.

b) Uberpriifen sie, ob die folgenden Sauerstoff-Molekiilionen

stabil sind. (3 Punkte)

1. Disauerstoffkation OF
2. Hyperozidanion Oy

3. Perozidanion O2~

5Man spricht in diesem Zusammenhang hiufig von dem Bindungs-
grad n = %(Nbind — Nabina) definiert iiber die Anzahl der Elektro-
nen in (anti-)bindenden Molekiilorbitalen bezeichnet. In diesem
Beispiel hat das Heliumion He2+7 ebenso wie das HQJr—Ion7 einen
Bindungsgrad von n(He;) = 251 = % Fiir weitere Informatio-
nen, sieche LCAO-Methode, Universitat Paderborn.
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Das regulire Sauerstoff-Molekiil O2 hat insgesamt 16 Elek-
tronen und besetzt damit die Orbitale

(1s0g)* (1s07)* (25 04)° (25 03)* (2p0g)* (2pma)* (2py)

Eine Bindung wird mit einem Stern (*) gekennzeichnet,
wenn sich die Wellenfunktion des zugehoérigen Orbitals
gerade beziiglich Spiegelungen an der Mittelebene beider
Atomkerne (z — —z) verhélt. Solche Wellenfunktion ver-
schwinden notwendigerweise in allen Punkten der Mittele-
bene (Knotenebene), sodass es sich hierbei stets um anti-
bindende Orbitale handelt. Man erhélt nun durch einfaches
Abzihlen, dass ein Sauerstoff-Molekiil fiinf bindende und
drei antibindende Orbitale besetzt. Man sagt, Sauerstoff
hat den Bindungsgrad n(Oz) = 3(10 —6) = 2. Die Aussage
des Molekiilorbitalbildes ist, dass alle Molekiile mit einem
positiven Bindungsgrad und somit auch das Sauerstoffmo-
lekiil stabile Zusténde bilden.

1. Dem Disauerstoffkation OF fehlt eines der zwei energe-
tisch hochst gelegenen Elektronen des antibindenden
2pmg-Orbitals. Der Bindungsgrad steigt deshalb auf
n(0y) = 3(10-5) = §.

2. Im Hyperoxidanion O; ist genau umgekehrt, hier sinkt
der Bindungsgrad n(O; ) = (10— 7) = 3.

3. Das Peroxidanion O3~ geht einen (Halb-)Schritt weiter:
n(037)=4(10-8) =1.

c) Ordnen sie diese Sauerstoff-Molekiilionen und das Sauer-

stoffmolekiil Oz nach ihren Bindungsenergien.

Die Bindungsenergie Eging steigt mit dem Bindungsgrad
n. Auf Basis des Molekiilorbitalbildes wiirde man wegen
n(037) < n(03) < n(0F) sagen, dass das Sauerstoffper-
oxid am schwéchsten gebunden ist, das Hyperoxidanion be-
reits stédrker, aber immer noch schwicher, als nicht-ionische
Sauerstoffmolekiile. Das Disauerstoffkation sollte hingegen
sehr stark gebunden sein. Tatséchlich findet man im Expe-
riment

0z~ Oy Os o5
n 1 3 2 5

2 2
1,44eV  4,12eV  5,11eV  6,55eV

EBind

Tabelle 1: Bindungsgrade und -energien verschiedener
Sauerstoffmolekiile
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