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Prasenzaufgaben

1 Molekiilbindungen

a) Erkliren sie, warum nur zwei Elektronen eine kovalente Bindung eingehen kinnen.

In Molekiilen existieren verschiedene Arten von Bindungen, die die Atome zusammen halten und

so komplexe Strukturen entstehen lassen. Sie werden in der Chemie nach ihrer Starke klassifiziert.

Man unterscheidet

o die sehr stabilen Primarbindungen; dazu gehoren die Ionenbindung, die metallische Bindung
und auch die kovalente Bindung

e und die deutlich schwicheren sekundéren Bindungen, namentlich die Wasserstoftbriickenbin-
dung, die Dipol-Dipol-Bindung und die Van-der-Waals-Bindung.

Eine kovalente FEinfachbindung besteht aus einem Paar von Elektronen, das genau zwei Atomen
gemeinsam angehort. Dieses Elektronenpaar zeichnet sich durch eine hohe Aufenthaltswahrschein-
lichkeit auf der Verbindungslinie beider Kerne aus. Dadurch wird die Coulombabstoflung zwischen
den Kernen geschwécht und das System starker gebunden. Es ist also gewissermaflen schon in der
Definition der kovalenten 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 einzelne bindende Elektron
im H, -Ton' und die vollstindig delokalisierte Wolke der 6 m-Elektronen im Benzolring als kovalente
Bindungen. Eine bessere Formulierung der Fragestellung ware deshalb gewesen, warum eine kova-
lente Einfachbindung aus nicht mehr als zwei Elektronen bestehen kann.

Der Grund dafiir ist, dass die Elektronen einer kovalenten Einfachbindung durch dieselbe Ortswel-
lenfunktion beschrieben werden und somit in allen damit verbundenen Quantenzahlen 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 m, = ;I:% entlang
der Quantisierungsachse annehmen kann. Sind beide Einstellungen belegt, so ist die kovalente

Einfachbindung voll besetzt und kann durch keine weiteren Elektronen angenommen werden.

b) Ordnen sie die Molekiile H,, HD und D, nach ihrer effektiven Bindungsenergie in abstei-
gender Reihenfolge.

Deuterium ist ein Wasserstoffisotop mit einem zusétzlichen Neutron. Diese drei Molekiile unter-
scheiden sich folglich in ihrer Masse.

my, ~2u myp ~ 3u mp, ~4u (1)
Unter Vernachlassigung von Effekten der schwachen Wechselwirkung zwischen Elektron und Neu-

tron, die aus der nicht verschwindenden Aufenthaltswahrscheinlichkeit von 1s-Elektronen innerhalb
des Kerns entstehen konnen, ist dies auch der einzige Unterschied zwischen den drei Molekiilen.

1Vgl.: Seite 13, Kapitel 6 der Vorlesung



Das Coulomb-Potential und die Energieerhohung durch das Pauli-Prinzip fiir sehr kleine Kernab-
stande im Molekiil &andert sich hierdurch nicht, sodass sich die Lennard-Jones-Potentiale von H,,
HD und D, kaum unterscheiden sollten. Somit hangt die Bindungsenergie mafigeblich nur noch
von der Nullpunktsenergie des Grundzustands ab: Je kleiner die Energie des Grundzustands, desto
grofler dessen Bindungsenergie. Nahert man das Lennard-Jones-Potential fiir kleine Abweichungen
vom Gleichgewichtsabstand, also im Bereich des Potentialminimums als harmonisches Potential, so
betréigt die Nullpunktsenergie Ey = 1 fuw,. Uber w, = 1/k/p, wobei k die Riickstellkonstante des
Potentials angibt, ist E; abhéngig von der reduzierten Masse p des Molekiils, sodass gilt
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Aus diesem Grund ist das Molekiil D, starker gebunden als H D und dieses wiederum starker als Hj.

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

Elektronische Anregung liegt vor, wenn sich mindestens ein Elektron des Molekiils nicht im
Grundzustand befindet. In der LCAO-N&aherung werden Molekiilorbitale aus Linearkombinationen
der Orbitale aller beteiligten Atome konstruiert. Im Rahmen dieser Naherung heifit das, dass
mindestens ein Elektron des Molekiils ein angeregtes Atomorbital besetzt. Beispiele fiir H, sind
1s2s, 1s2p, 3s4f.

d) Die niedrigsten elektronisch angeregten Zustinde von Ny und Oy liegen mehr als 3eV iiber
dem Grundzustand. Welche Folge hat das auf unsere optische Wahrnehmung der Umgebung?

Das Spektrum des sichtbaren Lichts reicht etwa von 400 nm bis 800 nm. Nach F = % entspricht

das dem Energieintervall [1,55eV;3,10eV]. Dies hat zur Folge, dass das fiir Menschen sichtbare
Licht durch die Atmosphére nur geringfiigig absorbiert wird. Luft erscheint transparent.

e) Die Energie fiir Vibrationsiiberginge bzw. -zustinde von HCI ist deutlich grifer (etwa
eine Groffenordnung) als die von NaCl. Warum? Benutzen sie die Ldsung von Aufgabe 1,
Ubungsblatt 7.

Das Wasserstoffatom ist mit my ~ 1u sehr viel leichter als Natrium mit my, ~ 23 u. Die Vibra-
tionsenergie hingt naherungsweise harmonisch von der reduzierten Masse p ab, genau wie die
Grundzustandsenergie E, in Aufgabenteil b):
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Dieser Effekt alleine wiirde aber nur ein Verhaltnis von Evy, e/ Evib Naot = 3,8 erkliaren. Ein
weiterer Beitrag ergibt sich aus dem unterschiedlichen Verlauf des Potentials beider Molekiile.
N#hert man den Potentialverlauf in Abhéngigkeit des Kernabstands R durch ein ionisches Lennard-



Jones-Potential, welches in der Umgebung des Minimums einem harmonischen Potential &hnelt, so

héingt die Energiedifferenz aufeinanderfolgender Vibrationszustinde dort zusatzlich ndherungsweise

wurzelformig von der Kriimmung des Potentials ab. Man rechtfertigt diese Aussage mit dem

harmonischen Potential, in dem sich die Riickstellkonstante k aus der zweifachen Ableitung des
1

Potentials V(R) = ikRQ, also seiner Kriitmmung, ergibt. Anschaulich ist klar, dass eine stérkere

Kraft zuriick zur Ruhelage eine schnellere Vibration verursacht.

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

A B

A, B € R, konstant (5)
Die R~'2-Abhingigkeit lasst die potentielle Energie fiir sehr kleine Abstinde divergieren. Dieser
Beitrag kommt dadurch Zustande, dass die Elektronen zur Einhaltung des Pauli-Prinzips bei
Ann#herung der Atombhiillen auf energetisch hthere Orbitale ausweichen miissen. Fiir sehr kleine
Abstande wird hierdurch auflerdem die zunehmende Kern-Kern-Abstolung beriicksichtigt.

Der —R™!-Term erzeugt fiir grole Absténde eine attraktive Kraft zwischen den Cl=- und H*- bzw.
Nat-Tonen. Die physikalische Ursache dieser Anziehung ist die elektrostatische Coulomb-Kraft.
Fiir sehr grofle Kernabstéande ist das System nicht langer 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 Elektronenaffinitat Ej  —
E, 4 konvergieren.

Abbildung 1: Lennard-Jones-Potential fiir kleine und grofie Kernabstande. Die griine Linie zeigt
den Potentialverlauf von NaCl, die blaue den von HC'l mit hoherer Ionisationsenergie und deshalb
groflerer Kriimmung.

Der R~*2-Verlauf des Potentials fiir kleine Kernabstinde und auch die maximale Potentialtiefe sind
fir beide Molekiile ahnlich. Da das Wasserstoff aber eine knapp dreimal so hohe Ionisationsenergie
besitzt, wie Natrium (Ey,, g = 13,6 eV gegeniiber Ey,, y, = 5,14eV), unterscheiden sich die Poten-
tiale fiir grofie Kernabstande sehr deutlich (s. Abbildung 1). Man kann sich nun leicht vorstellen,
dass wenn das Potentialminimum in beiden Fallen anndhernd gleich ist, das HCI-Potential fiir
groe Kernabstande aber hoher liegt, dann muss die Krimmung des Potentials dazwischen und
deshalb auch die Energiedifferenz seiner Vibrationszustéinde grofler sein.



f) In Abbildung 2 sind die Potentialkurven zweier diatomarer Molekiile mit der gleichen
reduzierten Masse u gezeigt. Welches Molekiil hat

Vv

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

. den gréfleren Kernabstand?

Der intermolekulare Gleichgewichtsabstand R, ist festgelegt durch seine Eigenschaft g—‘é n =
=1

0. In Abbildung 2 ist klar erkennbar, dass das Potentialminimum von Molekiil 1 bei gréofierem
Kernabstand R liegt. Demnach gilt Ry, > Ry 5.

. das groflere Trigheitsmoment?

Da beide Molekiile dieselbe reduzierte Masse tragen und Molekiil 1 einen grofleren Kernabstand
aufweist, muss auch hier die Trigheit § = uRZ, mit der das Molekiil Drehungen entgegenwirkt,
grofler sein, d.h. 6; > 6.

. eine hohere Aufspaltung der Rotationsniveaus mit gleichem n und v?

Die Rotationsenergie ist gegeben durch Ey (K) = g—;K (K +1). Wegen 0; > 0, gilt AEp, ; <
AFEg, o- Physikalisch kann man sich vorstellen, dass Molekiil 2 ein geringeres Trégheitsmoment
hat und deshalb im Mittel schneller rotiert. Seine Rotationsniveaus sind weiter aufgespalten.

. die hohere 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 EF; < Ep,. Streng genommen muss man von
der Potentialtiefe noch die Nullpunktsenergie abziehen, um die Bindungsenergie zu erhalten.

. die hohere Nullpunktsenergie®?

Die Nullpunktsenergie E, als Funktion der Kriimmung des Potentialverlaufs betragt

h J 92V (R)

(6)
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Die Kurve von Molekiil 2 ist um den Gleichgewichtsabstand R, und auch sonst stérker
gekriimmt, sodass gilt Ej; < Ej .
. eine hohere Aufspaltung der Vibrationsniveaus mit gleichem n?

Die Vibrationsenergie ist Eyy, = (v + 3 )hyy mit v € N und vy = 2E,/h. Es gilt also
AByy, = hyy = 2E,, (7)

’Die Nullpunktsenergie ist die Differenz zwischen der Energie, die ein quantenmechanisches System im Grundzu-
stand besitzt, und dem Energieminimum, welches das System héatte, wenn man es klassisch beschreiben wiirde.
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woraus wegen 5. folgt AEVHD’1 <A Eyip o
Ubungsaufgaben

1 Molekiilzustande (3 Punkte)

a) Die Bezeichnung des H,-Grundzustands ist 12;. Was bedeuten in dieser Symbolik die
einzelnen Griflen? (2 Punkte)

Bemerkung: Diese Schreibweise wird explizit nur zur Klassifikation von zweiatomigen Molekiilen
verwendet. Einige der auftretenden Groéflen sind fiir mehratomige Molekiile nicht definiert.

Der kapitale, griechische Buchstabe gibt den Betrag der z-Komponente der gesamtmolekularen
Bahndrehimpulsquantenzahl an. ¥ steht fir A = |m,| = |L,| /A = 0. A ist der Betrag der Summe
der z-Komponenten der Bahndrehimpulse aller Elektronen (bzw. der Atome, in die der Molekiil-
zustand fiir R — oo dissoziiert):

A= \Zmz,ﬂ mit my ;= == (8)

Die links hochgestellte Zahl, in diesem Fall 1, gibt die Multiplizitat M des Multipletts an, zu
dem der vorliegende Zustand gehort. Sie berechnet sich nach M = 25 + 1 und legt somit auch den
Gesamtspin S der Elektronenhiille fest.® Der Index g oder u bedeutet gerade bzw. ungerade und
legt die Paritat der elektronischen Wellenfunktion, also ihre Symmetrie beziiglich Punktspiegelung
am Molekiilmittelpunkt, fest. Diese Symmetrie kann nur bei zweiatomigen Molekiilen mit gleichen
Kernen vorliegen. Eine Wellenfunktion mit dem , Exponenten* + oder — wird positiv bzw. negativ
genannt. Diese Eigenschaft gibt Auskunft iiber die Symmetrie der Wellenfunktion beziiglich Spie-
gelung an einer Ebene, die die Kernverbindungsachse enthilt. In der Vorlesung wurde die z-z-Ebene
gewdhlt, also entspricht die Spiegelung der Operation y — —y. Diese Wahl ist nicht zwingend;
fir X-Zustande ist das Ergebnis fiir jede Ebene durch die Kernverbindungsachse dasselbe. Diese
Symmetrie kann bei homo- und heteronuklearen Molekiilen auftreten.

b) Wie lautet in dieser Nomenklatur der Grundzustand von HY ? Geben sie eine kurze Erliu-
terung des Ergebnisses. (1 Punkt)

Der Grundzustand besteht in der LCAO-N&aherung aus einer Linearkombination der 1s-Wasserstoff-
orbitale. Da das 1s-Orbital keinen Bahndrehimpuls tragt, gilt dies auch fiir den H; -Grundzustand.
Somit ist L, = 0. Desweiteren sind die beiden Enden des Molekiils ununterscheidbar. Das einzige
Elektron sieht also an beiden Kernen A und B dasselbe Potential und hat bei beiden Kernen dieselbe
Energie. Das System kann deshalb nur Wellenfunktionen wohldefinierter Paritiat annehmen. Aus
zwei 1s-Orbitalen lassen sich durch Linearkombination genau zwei linear unabhéngige Molekiilor-
bitale konstruieren (Beweis wird in Aufgabe 2.b) erbracht):

\Ilg,u(r) = \Ills,A + \Ills,B (9)

Hierbei wurde die Normierung ignoriert. Durch Lésen der Schrodinger-Gleichung fiir die ungerade
Wellenfunktion stellt sich heraus, dass das System in diesem Zustand stets eine hohere Energie
besitzt als die getrennten Bestandteile (H-Atom und Proton), also nicht gebunden ist. Da das
H3 -Ton ein stabiles System ist, muss der Grundzustand durch die symmetrische Wellenfunktion
beschrieben werden. Zwei der vier gesuchten Quantenzahlen sind also schon bekannt: ¥ und g.

3M ist auch die Anzahl der moglichen Einstellungen des Spins entlang der Quantisierungsachse.
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Man kann sich nun noch leicht iiberlegen, dass die gerade Wellenfunktion ebenfalls ihr Vorzeichen
bei Ebenenspiegelungen beibehilt, schlieBlich 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 bevélkert ist. Die vollstindige
Bezeichnung des Grundzustands in der Molekiilnomenklatur lautet

st (10)

2 Wasserstoff-Molekiil-Ton* (8 Punkte)

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

a) Formulieren sie die elektronische Schridingergleichung fiir das Hy Molekiil in der adiaba-

tischen Niherung, d.h. der Abstand der Protonen R wird zundchst als konstant angenommen.
(3 Punkte)

In der adiabatischen Naherung liegt ein zeitunabhingiges System vor, sodass die Losung der
stationdren Schrodinger-Gleichung mithilfe eines Separationsansatzes ausreicht, um das System im
Rahmen der Naherung vollstandig zu beschreiben.

Die Anwendung des zeitunabhéingigen Hamilton-Operators liefert die Summe aus kinetischer und
potentieller Energie der elektronischen Wellenfunktion |¥,). Die kinetische Energie ist dabei einfach
gegeben durch den Hamilton-Operator des freien Teilchens Hj|¥,) = E,;,|¥,), die potentielle
Energie durch den Potentialoperator, in diesem Fall dem des Coulomb-Potentials Vcou1|\1’e1> =
B0t |Wy). Letzterer setzt sich fiir das HF -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 Abstoffung zwischen Kern A und Kern B:

h-‘
o

Lo

A R B

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

N e? 1 1 1
Coul 471'60 ( ?‘A + ?‘B R ) ( )

Da die Masse des Elektrons etwa drei Groflenordnungen kleiner als die des Proton ist, kann man
néaherungsweise annehmen, dass sich die elektronische Wellenfunktion instantan auf Bewegungen
der Protonen einstellt (Born-Oppenheimer-Néherung). Es ist deshalb gerechtfertigt, die Position

‘Bemerkung: Diese Aufgabe dient der Vertiefung des Stoffes aus Kapitel 6.2 der Vorlesung.
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der Protonen als fest zu betrachten und die Schrodinger-Gleichung des Elektronenzustands fiir
jeden Kernabstand R gesondert zu l6sen. Bei Vernachliassigung der Elektronenmasse auf den
Massenschwerpunkt S des Systems folgt daraus:

2 2
P e 1 1 1
Al = | 2 - (Lo o 2 i)
2m  4meg \ T4 T R (12)
= Eges|\Ilel(R)>
Im Ortsraum geht diese Gleichung {iber in
A = 2 (1 1 1
HU,(r,R)= | — V?— — 4+ = - ) |v,(rR
s B = |GV (o = ) e )

\4 1(7‘, R) =E \Ijel(ra R)

e ges

. e? 1 1
- g, - — | — _ =
HA T Yre, (TB R)

mit dem Hamilton-Operator des Wasserstoffatoms H H

b) Zeigen sie am Beispiel des Hy -Grundzustands, dass der Ansatz der LCAO-Niherung zu
zwei verschiedenen Molekilorbitalen fihrt. (1 Punkt)

Die LCAO-Naherung geht davon aus, dass das Molekiilproblem durch lineare Uberlagerung der
beteiligten Atomorbitale 16sbar ist. Rein anschaulich ist klar, dass diese Naherung vor allem fiir
grofie Kernabstande gute Ergebnisse liefern sollte, da das System dann zwei dissoziierten Atomen
besonders dhnlich ist. Im Falle des Hy -Ions sind die beteiligten Wellenfunktion im Grundzustand
die rein reellen 1s-Wasserstofforbitale

1 _ T
/3

e, (13)
wobei i € {A, B} die beiden Kerne indiziert und a, den Bohrschen Radius bezeichnet. Die Mole-
kiillwellenfunktion konstruiert man hieraus durch

U (r, R) = cq ¥y 4(ra) + cg¥i5 5(rp) (14)

\Ills,i(ri) =

mit konstanten Koeffizienten ¢; € R. Koeffizienten aus C mit relativer Phase e*® zwischen den 1s-
Grundzusténden sind prinzipiell auch moglich und verletzen die Forderung nicht, dass man das
Elektron bei beiden Kernen mit gleicher Wahrscheinlichkeit vorfindet. Diese zusétzliche Allgemein-
heit liefert aber keine weiteren Erkenntnisse. Die Normierung der Molekiilwellenfunktion erfordert

!
14 / Wy (r, R)2 dPr= / Ty, ()2
R3 R3
+3, / Uy, p(rp)|? o
R3

+2cqcp Re/ ‘I’fs,A(TA)‘Iﬁs,B(TB)d?’T
]R3

& 1=c4 +c%+2c c5 Re(Syp)
S ,p ist eine Abkiirzung fiir das Uberlappintegral der beiden Atomorbitale. Im Falle von 1s-

Orbitalen ist es rein reell, sodass die Reduktion auf den Realteil hinfallig ist. Allein aufgrund der
Symmetrie des Molekiils, also der Tatsache dass beide Kerne gleich und sogar ununterscheidbar



sind, muss gelten, dass |c4| = |cg| und da ¢4, cg € R &quivalent dazu ¢y = +cp. Alles andere wiirde
bedeuten, dass das Elektron einen der Kerne bevorzugt. In (15) eingesetzt ergibt das

l=c% +ck+2ccpSap =2¢4 £2¢4 Sap

1 1
= CA::E - <6)

Daraus ergeben sich vier mogliche Molekiilorbitale

Ui a(ra) + ¥, 5(rp)

Ut (r,R) =
a(r ) V27255
v — W
\I’g{i(r, R) _ 13,A<T;)_ 2S15,B(TB)
V AB (a7)
U (r, R) = —WUy, a(ry) + ¥, 5(rp)
o V2—25,5
v — T
\IJQT_(T, R) _ ls,A(TA) ls,B(rB)

V24255

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

c) Zeigen sie durch explizites Lisen des LCAO-Ansatzes, dass nur eines der beiden Molekiil-
orbitale einen bindenden Zustand beschreibt. Welche Bindungsenergie hat dieser Zustand? (4
Punkte)

Man berechnet den Energieerwartungswert mithilfe des Hamilton-Operators

= 535 ((Beat 1T, a00)

—{—<‘I’15’B<TB)|I§‘\I]1$,B(TB)>

iz<‘I’15,A(TA)’FI"I’18,B(TB)>) (18)
- ﬁ (W a(ra)H Ty 4(ra))

(W, 4 (ra) ||y, 5(r5)))

(EL)

Hierbei wurde wieder ausgenutzt, dass die beiden Kerne gleich sind, sodass der Energieerwartungs-
wert des Elektrons nicht davon abhangt, bei welchem Kern es sich aufthalt, d.h.

<‘I’13,A(TA)’FI“I’1S,A(TA)> = <‘Ills,B(rB)’ﬁ‘\Ijls,B(rB>> (19)

Die Losung der in (18) auftretenden Integrale berechnet man am einfachsten in elliptischen
Koordinaten. Die Transformationsformeln lauten

Ty +T TA—T
N e e =ty

wobei ¢ der Azimutwinkel um die Kernverbindungsachse ist. Das Volumenelement und die Riick-
transformation lauten



d3r= % (p? —v?)dudrde (20)

Ta= - (k+v) rg= - (L—v) (21)

Sk

Fiir das Uberlappintegral erhilt man damit

1 _ratrp

Sap = — e 0 d%
Ty Jrs
R3 oo 1 27 /
= — (u? —v¥)e fir/oo dp dvdp
877@8 /1 /1 /0

Die Berechnung der in Gleichung (18) auftretenden Erwartungswerte
<lels,A(TA)|ﬁ‘\Ijls,A(rA>> und <‘I’15,A(TA>’FI|‘I’1S,B(TB)>

erfolgt recht dhnlich, wird aber aufgrund der Lange nicht ausgefiihrt. Das Ergebnis lasst sich
mithilfe von p = R/a, und der Energie E,, des 1s-Orbitals eines einzelnen Wasserstoffatoms wie
folgt schreiben

E,, 2 )
E, (p) = m [1 - ;(1 +p)e %
(22)

(1 2/0)Sap +2(1 + p)e-P]

Dieses Ergebnis kann am einfachsten grafisch interpretiert werden. Abbildung 4 zeigt den funktio-
nellen Verlauf von E(p). Offenbar weist nur die Energie der symmetrischen Linearkombination
Ut (r,R) der ls-Atomorbitale ein Minimum bei einem Kernabstand von etwa 2,5 Bohrschen
Radien auf. Ein Potentialminimum unterhalb der Energie E,, der getrennten Bestandteile ist fiir
die Existenz eines gebundenen Zustands zwingend erforderlich. Am Minimum p ~ 2,49 ist £, ~
1,13 E,,, die Bindungsenergie in der LCAO-Naherung betrégt also etwa 1,76eV (experimentell:
2,65eV).
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Abbildung 4: Energien der beiden Molekiilorbitale aus dem LCAQO-Ansatz fiir verschiedene
Kernabstéande. 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 Molekiil He, instabil ist und nicht vorkommt, ist das Molekiil-Ton He3 stabil
und hat etwa die Bindungsenergie von Hy . Erkliren sie diese Tatsache mit Hilfe des Molekiil-
orbitalbildes. (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, lasst
sich nur durch Losen der Schrodinger-Gleichung ermitteln. AnschlieBend 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 Elektronen in bindenden Orbitalen grofier
ist als die in antibindenden.

Im Hinblick auf das Helium-Molekiil He, zeigt sich, dass dessen vier Elektronen gerade die ersten
beiden Molekiilorbitale 1s o, und 1s oy, vollstéindig auffillen, d.h. (ls 09)2(18 a;‘;)z. Diese Orbitale
sind bindend bzw. antibindend, sodass keine Nettobindung vorliegt und das Molekiil nicht existieren
kann. Das Helium-Ton HeZ hat gerade ein Elektron weniger, sodass das energetisch héher liegende
antibindende Orbital nur halb besetzt ist. Hier liegt also, genau wie beim Hy , 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 O3~

Das regulare Sauerstoff-Molekiil O, hat insgesamt 16 Elektronen und besetzt damit die Orbitale

(1s 0'9)2(18 or)? (2s Jg)2(28 or)? (2p 09)2(2]9 7ru)4(2p W;)Q

Eine Bindung wird mit einem Stern (*) gekennzeichnet, wenn sich die Wellenfunktion des zugeho-
rigen Orbitals ungerade beziiglich Spiegelungen an der Mittelebene beider Atomkerne (z — —z)
verhalt. Solche Wellenfunktion verschwinden notwendigerweise in allen Punkten der Mittelebene
(Knotenebene), sodass es sich hierbei stets um antibindende Orbitale handelt. Man erhdlt nun
durch einfaches Abzahlen, dass im Sauerstoff-Molekiil 10 Elektronen bindende und 6 Elektronen
antibindende Orbitale besetzen. Man sagt, Sauerstoff hat den Bindungsgrad n(O,) = 3 (10 — 6) =
2. Die Aussage des Molekiilorbitalbildes ist, dass alle Molekiile mit einem positiven Bindungsgrad
und somit auch das Sauerstoffmolekiil stabile Zusténde bilden.

1. Dem Disauerstoffkation OF fehlt eines der zwei energetisch hochst gelegenen Elektronen des
antibindenden 2p 7}-Orbitals. Der Bindungsgrad steigt deshalb auf n(0;) = 1(10—5)= 2.

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(O3~) = 3 (10 —8) = 1.

SMan spricht in diesem Zusammenhang haufig von dem Bindungsgrad n = % (Njq — Nyping) definiert iiber die
Anzahl der Elektronen in (anti-)bindenden Molekiilorbitalen. In diesem Beispiel hat das Heliumion HeJ, ebenso
wie das Hj -Ion, einen Bindungsgrad von n(Hej) = 25! = ;. Fiir weitere Informationen, siche LCAO-Methode,
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c) Ordnen sie diese Sauerstoff-Molekiilionen und das Sauerstoffmolekil Oy nach thren Bin-
dungsenergien.

Die Bindungsenergie Ep; 4 steigt mit dem Bindungsgrad n. Auf Basis des Molekiilorbitalbildes
wiirde man wegen n(O3 ) < n(Oz) <n(OF) sagen, dass das Peroxidanion am schwéchsten
gebunden ist, das Hyperoxidanion bereits stérker, aber immer noch schwécher, als nicht-ionische

Sauerstoffmolekiile. Das Disauerstoftkation sollte hingegen sehr stark gebunden sein. Tatsachlich
findet man im Experiment

02~ Oy 0, o5

3 5

Eg.q 144eV  412eV  511eV 6,556V

Tabelle 1: Bindungsgrade und -energien verschiedener Sauerstoffmolekiile
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