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8 Chemische binding Il

Tekortkomingen van de lewistheorie voor de covalente binding:

e geen verklaring voor de ruimtelijke vorm van moleculen

e geen aanknoping met het golfmechanisch atoommodel

8.1 Valentieschaal-elektronpaarrepulsie theorie (VSEPR)

Het bepalen van de geometrie (vorm) van een molecule met de VSEPR-theorie steunt op de volgende principes.

aantal) die nog op A aanwezig zijn.

1. De molecule of het polyatomisch ion worden verkort genoteerd als AB
is, B de atomen (m in aantal) die rechtstreeks op A gebonden zitten, en E de vrije elektronenparen (n in

mEn-

waarbij A het centrale atoom

H n

2 m=2

(Hy A=C B=H n=0 m=4

2. Alle elektronenparen in de valentieschaal rond A (m + n) stoten elkaar af en nemen eindposities in
waarbij de elektrostatische repulsie minimaal is.

3. Uit de positie van alleen de bindende elektronenparen rond A wordt de geometrie afgeleid.

Naargelang de waarde van (m + n) zijn de volgende oriéntaties mogelijk (Figuur 8.1);

m+n Basisoriéntatie
2 lineair e A s
%
3 driehoekig vlak H
e
4 tetraédrisch \
(1]
5 trigonaal bipiramidaal : S ‘
([ I ]

8.1



8. Chemische binding Il

octaédrisch

Figuur 8.1 - Basisoriéntaties voor de (m + n) valentieschaalelektronenparen rond het centraal atoom A

Bij de trigonale bipiramide en de octaéder spreekt men van een equatoriaal vlak en van axiale posities.

De som (m + n) geeft het aantal effectieve elektronenparen rond A en wordt het sterisch getal genoemd

4. Een bindend elektronenpaar van A naar B neemt een kleiner volume in dan een vrij elektronenpaar E,
hetgeen de volgende sequentie geeft voor de repulsies: BB < BE < EE. Hierdoor wordt de uiteindelijke
geometrie verder verfijnd.

5. Een dubbele binding of een drievoudige binding wordt als 1 bindend elektronenpaar geteld, maar het
volume dat ingenomen wordt rond A neemt toe volgens: enkel < dubbel < drievoudig < vrij
elektronenpaar.

Tabel 8.1 geeft een overzicht van de mogelijke moleculaire vormen tot en met m+ n=6.

Type Voorbeelden Structuur Geometrie
m+n=2

AB, BeCl, €0, O—o—0O lineair
m+n=3

ABg BFz, SO% driehoekig vlak

AB, CH,, $0,% tetragdrisch

8.2




8. Chemische binding Il

AB-E NHz, AsClg trigonaal piramidaal
AB,E, H,0, SF5 hoekig

ABg PClg, AsF¢ trigonaal bipiramidaal
ABE SF,, IF4+ onregel:gs’;ir?]en;t:ltraéder,
ABzE, ClF+, Brfg T-vorm
ABE; I3~ lineair
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8. Chemische binding Il

m+n=6
ABg SFe, PR octaédrisch
vierkant
AB.E IFs, BrFc
pyramidaal
AB4E, IF,~ XeF, vierkant planair
B Tabel 8.1 - Moleculaire vormen voorspeld door VSEPR

| Bespreking van enkele voorbeelden |

1. 05 (type AB,E)

Door het groter volume ingenomen door E ten opzichte van B bedraagt de hoek 0-0-0 95° i.p.v. 120°.
2.CHy NHz, H0 (m+n=4)

H-C-H =109°28' (ideaal) > H-N-H=107° > H-0-H=105° door toenemende n-waarde.

3.AB,E

Het vrije elektronenpaar E komt in het equatoriaal vliak en duwt de S-F-bindingen naar elkaar toe: F-S-F in
equatoriaal vlak = 102°, F-S-F axiaal = 173°. De meest gunstige positie voor E kan bepaald worden aan de hand van
het aantal B-E-repulsies onder een hoek van 90°.

E
90°
90 B
B A
B
B
3 x BE onder hoek van 90° 2 x BE onder hoek van 90°
2 x BE onder hoek van 120°
ongunstig meest gunstig

8.4




8. Chemische binding Il

4. AB<E,
B £ E
| /E | B ‘
B A 5 _A/ —A/
[ ™ |~
B - B
4 x BE onder hoek van 90° 6 x BE onder hoek van 90° 1x EE onder hoek van 90°
3 x BE onder hoek van 90°
meest gunstig
5. De positie voor E in AB,E en AB,E, wordt op dezelfde manier afgeleid.
6. 124,5° cl
1245 ©
Grotere 0-C-Cl-hoek omdat het volume van een dubbele binding groter is.
‘o 10 :02
120 on*’ | -« I
« _N = N &
e NS . P - N %
.. 1 200.. . '.CZ. \9 9 ., .

Alle hoeken gelijk wegens gelijk aandeel van de 3 resonantievormen

7. Molecules met meer dan één centraal atoom.

VSEPR-principe wordt op elk centraal atoom toegepast.

Ethanol
H H

H Ca Tb q H
H H

Atomen Ca, Cb en 0 zijn centrale atomen
Rond Ca: AB, —> tetraédrisch
Rond Cb: AB, —> tetraédrisch

Rond 0: AB,E, — hoekig

Aceton

(o]

s | 122°
\122 /
H/ \ 116" / \H
H H

Atomen Ca en Cb zijn centrale atomen
Rond Ca: AB, — tetraéder

Rond Cb: AB3 — driehoekig vlak
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8. Chemische binding Il

Toepassing 8.1

De vorm van een molecule speelt een belangrijke rol bij biologische receptoren (vb. in de hersenen, bij de reukzin).

Moleculen met een vergelijkbare vorm veroorzaken een vergelijkbare geurgewaarwording.

8.2 Moleculaire polariteit

In een molecule is een individuele covalente binding polair wanneer de twee gebonden atomen een verschillende y
hebben. De bindingspolariteit wordt met een bindingsdipoolvector’ voorgesteld die wijst naar het meest

elektronegatieve atoom.

HCL Ay=09 H — CL: de molecule HCLis polair.

Bevat een molecule meer dan twee atomen dan wordt de polariteit van de molecule in zijn geheel bepaald door de

polariteit van elke individuele binding én de vorm van de molecule.

(o, Ay=10 0=C=0 lineair

Althoewel elke (=0-binding polair is, is de CO5-molecule globaal apolair en heeft ze geen dipoolmoment: beide
bindingsdipoolvectoren heffen elkaar op bij samenstelling volgens de vorm van de molecule.

Netto dipoolvector: 0 Cm

H,0

Elke H-0-binding is polair (Ay = 1,4). Daarnaast moet voor elk vrij elektronenpaar op het centraal atoom een
dipoolvector getekend worden gericht naar het vrije elektronenpaar.

ob‘.
H / \H
Hoekig

Elke H-0-binding is polair (Ay =1,4). Daarnaast moet voor elk vrij elektronenpaar op het centraal atoom een
dipoolvector getekend worden gericht naar het vrije elektronenpaar.

Samenstellen van deze 4 vectoren volgens de geometrie van de watermolecule levert een netto dipool op zoals

aangegeven. De watermolecule is polair (o= 6,18.10'30 Cm).

Op dezelfde manier kan afgeleid worden dat bijv. NHz en NFz polaire molecules zijn.

! Volgens conventie wordt een dipoolvector gericht van de negatieve naar de positieve pool. Wij doen het hier net omgekeerd, omdat de vector

dan meteen ook de verschuiving van de elektronen weergeeft.

8.6



8. Chemische binding Il

!
H//'?./’”"V\H N FA;J/\\‘F F/§\F

H F

Moleculaire polariteit heeft een grote invioed op de chemische en fysische eigenschappen.

8.3 Valentiebindingstheorie

De valentiebindingstheorie (VB-theorie) is een kwantummechanische benadering van de covalente binding die o.a.
de mogelijkheid biedt de resultaten van VSEPR te verklaren. Voor verklaring van magnetische en spectroscopische
eigenschappen schiet deze theorie tekort. Daarvoor moet er een beroep gedaan worden op de moleculaire

orbitaaltheorie.

Het basisprincipe van de VB-theorie is dat een covalente binding gevormd wordt wanneer orbitalen van 2 atomen
overlappen en een elektronenpaar het gemeenschappelijk gebied tussen beide atoomkernen inneemt.

Drie aspecten staan centraal in de VB-theorie:

1. Het bindende elektronenpaar is gelokaliseerd in het overlappingsgebied van 2 orbitalen. De 2 elektronen hebben
een tegengestelde spinoriéntatie. Dit is het gevolg van het Pauli-verbod.

H,

Overlap van de twee 1s-orbitalen met het elektronenpaar tussen beide H-kernen

e

1s 1s overlap

2. De bindingssterkte hangt af van de aantrekking van de atoomkernen voor de gedeelde elektronen; daartoe moet de
waarschijnlijkheidsdichtheid in de orbitaaloverlap zo groot mogelijk zijn. De efficiéntie van de overlap hangt af van de
vorm en de oriéntatie van de betrokken orbitalen. Het s-orbitaal is sferisch, maar de p- en de d-orbitalen hebben een
welbepaalde oriéntatie, zodat bindingen waarbij p- en d-orbitalen betrokken zijn, ook een welbepaalde oriéntatie
zullen innemen om de overlap maximaal te maken.

HF: overlap tussen 1s van H en het 2p,-orbitaal van F. De overlap gebeurt in het verlengde van de oriéntatie van
het 2p -orbitaal. Elke andere oriéntatie geeft minder overlap.

1s 2p

3. Hybridisatie van atoomorbitalen. De kwantummechanica bewijst dat een wiskundige combinatie van welbepaalde
niet-equivalente atoomorbitalen van een zelfde atoom (vb. s, p, d) aanleiding geeft tot een set nieuwe
atoomorbitalen met karakteristieken die de vorming van meer stabiele bindingen met een welbepaalde ruimtelijke
oriéntatie mogelijk maakt. Deze nieuwe atoomorbitalen worden hybridatoomorbitalen (HAQ) genoemd. Het aantal
HAO's na het hybridisatieproces is hetzelfde als het aantal oorspronkelijke atoomorbitalen. Het type HAO hangt af van
het type oorspronkelijke atoomorbitalen. De bekomen HAQ's hebben dezelfde energie.
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8. Chemische binding Il

8.3.1 Kwalitatieve benadering van de hybridisatie

Combinatie van een s- en één p-orbitaal /

Figuur 8.2 stelt de positieve en de
negatieve combinatie voor van de x
angulaire gedeelten van deze

atoomorbitalen, rekening houdend met het
' 4/
teken van de golffunctie. Er ontstaan 2 a’ «‘

HAO's met volgende kenmerken :

1. golffuntie i, :\E(% +1,) met . ._

1 — -
\ﬁ de normalisatiefactor waarbij
2 Figuur 8.2 - Lineaire combinatie van de angulaire gedeelten van het s en een p-

W, Wp en yy, de golffuncties zijn orbitaal met vorming van twee sp-HAQ's

van respectievelijk het s-, het p- en
het hybridatoomorbitaal.

2. De HAO heeft 2 lobben die sterk in volume verschillen. Efficiénte overlap met een orbitaal van een ander atoom
gebeurt via de grootste lob.

3. De twee HAO's hebben hun grootste lob in elkaars verlengde: onder 180°. Overlap met 2 andere atoomorbitalen
geeft dus 2 bindingen onder een hoek van 180°.

4. De drijvende kracht voor de hybridisatie is de meer efficiénte overlap via de grotere lobben.

BeCl, (g

Be grondtoestand  [He] 252 ZpXO 2py0 ZpZO
aangeslagen toestand  [He] 2s' 2p,! 2py0 2p )

na hybridisatie [He] 2[sp]2 2py0 2pz0

L

sp-HAO's py P,

De twee sp-HAO van Be bezitten elk 1 ongepaard elektron. Overlap van elke sp-HAO met een 3p-atoomorbitaal van
Cl met een ongepaard elektron geeft twee covalente Be-Cl-bindingen. De 2 overblijvende lege 2p-orbitalen op Be
blijven onveranderd en staan onder een hoek van 90° t.o.v. elkaar en t.o.v. de 2 HAQ's.

Andere mogelijke combinaties voor hybridisatie zijn gegeven in Tabel 8.2 met de bijbehorende oriéntatie van de
HAQ's. Bij alle hybridisaties is steeds het s-orbitaal betrokken.

Samenstellende , Aantal .
atoomorbitalen HAQ's HAO's Geometrie Voorbeelden
SPx sp 2 Lineair BeClp
SPxPy PP 3 Driehoekig planair BF3
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8. Chemische binding Il

SPxPyPz P 4 Tetraédrisch CHg
A2,5PxPyPz dspd of spd 5 Trigonaal bipiramidaal PFs
AZ,0¢ -}, SPxPylz Espd of sp5 P 6 Octaédrisch SF6

Tabel 8.2 - Hybridisatiemogelijkheden

Gehybridiseerde orbitalen

Hybridatoomorbitalen

Ruimtelijke schikking

sp-hybridisatie

0:co of -0 [l

Lineair

spP-hybridisatie
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dsg’-hybridisatie

- dsp?
Py é":‘"‘

dsp2

dsp? .

q:n’s,r:2

Vierkant

sp° d-hybridisatie

Trigonale bipyramide
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spzaz—hybridlsatie of dzsps—hybrldisatie

Octaéder

d2sp

Figuur 8.3 - Voorstelling van de oriéntatie van de HAQ's met grensvlaknotatie. De kleinste lob is telkens weggelaten.

CHg: sp>-hybridisatie

Cin de grondtoestand: [He ] 2522p2 ‘f‘ f *
2s 2p
C aangeslagen toestand: [He ] 2s12p3 ) IR
2s 2p
C na hybridisatie: [He ] 2(sp3)4 el
2(sp°)

4 gelijkwaardige spS-HAO's, gericht naar de toppunten
van een tetraéder.

Overlap met de halfgevulde 1s-orbitalen van 4 H-atomen met vorming van 4 identieke C-H-
bindingen georiénteerd volgens de hoekpunten van een tetraéder.

BF (sp2-hybridisatie)
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B in de grondtoestand: [He ] 2522p1

Y (4
2s 2p
B aangeslagen toestand: [He ] 2s'2p2 4 44
2s 2p
B na hybridisatie: [He ] 2(sp2)32p0 4414
2Asp?)  2p

3 gelijkwaardige spZ-HAO's, gericht naar de toppen van
een driehoek.

Overlap met de halfgevulde 2p-orbitalen van 3 F-atomen met vorming van 3 identieke
B-F-bindingen in een vlak onder 120°.

Het resterende lege 2p-orbitaal van B staat loodrecht op dit viak.

PF¢ (spd-hybridisatie)

Lewisstructuur: 5 effectieve elektronenparen

L tFr
:.f-“"“-ll/ ?.o.-
* VR )
% 'a® n./'\.‘
P in de grondtoestand: [Ne ] 3523p33d0 M 444
3s 3p 3d
P na hybridisatie: [Ne ] 3(sp3d)° NN
3(sp3d) 3d

5 gelijkwaardige sp3d-HAO's, gericht naar de toppen
van een trigonale bipiramide.

Overlap met de halfgevulde 2p-orbitalen van 5 F-atomen met vorming van 5 identieke
P-F-bindingen gericht naar de hoekpunten van een trigonale bipiramide.
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8.3.2 Hybridisatie op meerdere atomen

Elk atoom in een molecule dat als centraal atoom kan beschouwd worden, kan hybridisatie ondergaan.

CH30H (methanol)

Lewisstructuur:

Cals centraal atoom: AB,, systeem

0 als centraal atoom: AB,E,-systeem

4 effectieve elektronenparen; sp3-hybridisatie

4 effectieve elektronenparen; sp3-hybridisatie

C na hybridisatie: [He ] 2(sp3)% 4

4

4

2(sp

3

4 gelijkwaardige sp3-HAO's, gericht naar de toppunten

van een tetraéder.

LA

1A

4

4

0 na hybridisatie: [He ] 2(sp3)6

2(sp

3

4 gelijkwaardige sp3-HA0's, gericht naar de toppunten

van een tetraéder.

8.3.3 Valentiebindingstheorie voor meervoudige bindingen

De enkelvoudige covalente bindingen uit alle vorige voorbeelden hebben de hoogste
elektronendichtheid op de bindingsas die de atoomkernen verbindt en kan voorgesteld worden

door een ellipsoide vorm waarvan de langste as samenvalt met de bindingsas.

Rond deze as is er vrije draaibaarheid. Een dergelijke binding wordt een o-binding genoemd.

&

In lewisstructuren komen ook dubbele of drievoudige bindingen voor die volgens de VB-theorie ook ontstaan door

overlap van atoomorbitalen, maar op een andere manier.

GH,, (etheen)

Lewisstructuur C—= Rond elke Cis een AB3-systeem [spz-hybridisatie]
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C na hybridisatie: [He ] 2(sp2)32p! JESEIRE;

2(sp?)  2p,

3 gelijkwaardige spz-HAO's, gericht naar de toppen van
een driehoek.

Twee spZ-HAO van C overlappen met de halfgevulde 1s-orbitalen van twee H-atomen. De derde spZ-HAO van C
overlapt met de derde spZ-HAO van het tweede C-atoom. Zo ontstaat een skelet van c-bindingen (Figuur 8.4).

s-bindingslob

Elektronendichtheidsverdeling in de c-orbitalen

Zijdelingse overlap van 2 parallel-georiénteerde p-orbitalen geeft één w-binding met twee lobben.

/N

Lewisstructuren voor etheen

Figuur 8.4 - o- en de w-bindingen in etheen

Loodrecht op het vlak gevormd door de twee H,C-C-eenheden staat telkens nog een halfgevuld 2p-orbitaal. Komen
deze 2p-orbitalen parallel georiénteerd naast elkaar dan ontstaat een tweede C-C binding door zijdelingse overlap
van beide lobben van deze 2p-orbitalen (Figuur 8.4). Bij deze binding zijn er 2 gebieden met grotere
elektronendichtheid: boven en onder de c-bindingsas. Dit type binding wordt een m-binding genoemd. Eén wt-binding
bevat eveneens 2 elektronen met anti-parallelle spin. Deze elektronen bewegen zich in beide lobben van de mt-
binding.
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De zijdelingse overlap is niet zo efficiént als de directe kop-kop-overlap bij een ¢-binding; daardoor is een mt-binding
kJ

zwakker dan een c-binding: de Zk=c (614 ﬂ] is 80 ﬂ lager dan het dubbele van Jt-c (347 l ).

mol mol mo

Door de aanwezigheid van de m-binding verdwijnt de vrije draaibaarheid rond de C-C-verbindingsas: rotatie zou de
parallelle oriéntatie van de twee 2p-orbitalen opheffen: de etheenmolecule is volledig viak.

C2H2 (ethyn, acetyleen)

Lewisstructuur H c==cC H Rond elke Cis een AB,-systeem (sp-hybridisatie)

C na hybridisatie: [He ] 2(sp)22p2 4[4 414

2sp)  2py 2py
2 gelijkwaardige sp-HAQ's

Na vorming van het o-bindingsskelet (Figuur 8.5) met de HAQ's, staan op elke C nog twee 2p-orbitalen, telkens met 1
elektron en loodrecht op elkaar, die twee aan twee zijdelingse overlap kunnen realiseren met vorming van 2 m-
bindingen, loodrecht op elkaar. Er is geen vrije draaibaarheid rond de C-C-binding.

-AQ
Py

Vorming van twee nt-bindingen, loodrecht op elkaar, via zijdelingse overlap van de 2p.-, resp. 2p,~orbitalen, parallel
georiénteerd.

Figuur 85 - De &- en de m-bindingen in ethyn
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N,
Lewisstructuur — Rond elke N is een ABE-systeem (sp-hybridisatie)
N na hybridisatie: [He ] 2(sp)32p2 A 4 414

2(sp)  2py 2p,
2 gelijkwaardige sp-HAQ's

Op elke N bevat één sp-HAO het vrije elektronenpaar en het andere sp-HAO geeft de c-overlap met het
overeenkomstig HAO op het andere N-atoom. De twee resterende 2p-orbitalen op elke N vormen door zijdelingse
overlap twee m-bindingen.

8.4 Moleculaire Orbitaaltheorie (MO-theorie)

In de VB-theorie ziet men een molecule als een constructie van individuele atomen samengehouden door
gelokaliseerde overlap van valentieschaalorbitalen. In de MO-theorie wordt een molecule beschouwd als een
verzameling atoomkernen op welbepaalde posities ten opzichte van elkaar waarbij de binding gerealiseerd wordt
door elektronen aanwezig in orbitalen die gedelokaliseerd zijn over de ganse molecule: moleculaire orbitalen
(M0's). Het MO-model is een kwantummechanische behandeling van de molecule, vergelijkbaar met deze voor
afzonderlijke atomen (Hoofdstuk 6). Wegens de complexiteit van de molecule (meerdere kernen, meerdere
elektronen) is een exacte oplossing niet mogelijk, maar gebruikt men benaderingsmethodes, zoals o.a. de LCAO-
methode. In de LCAO-methode wordt elke MO voorgesteld als een lineaire combinatie van atoomorbitalen.

Y/=q¢1+(2(p2+... n

met ¥ de golffunctie van de MO, met @, ¢, . de golffuncties van de individuele oorspronkelijke AQ's en met G G,
.. de respectievelijke gewichtscoéfficiénten. Het resultaat van de combinatie hangt af van (Figuur 8.6):

e het teken van de combinatie: additief of substractief
e het teken van de golffunctie (het al dan niet in fase zijn van de golven)

e het onderling verloop van de golffuncties (vb. 1s, 2s, 2p, ...).

Golven Golfcombinaties

golf 1 + golf 2
of
[\/\/\/W .
golf 2
golf 3 golf 1 c:ng” 3
golf 1 - golf 2

Figuur 8.6 - Mogelijkheden bij combinaties van golffuncties naargelang hun faseverschil
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8.4.1 MO-theorie voor het H,"-ion

Ta b

Het waterstofmolecule-ion H2+ is de eenvoudigste molecule: 2 H-kernen en 1 elektron. De positie

van de 2 kernen a en b en van het elektron is voorgesteld in Figuur 8.7.

De Hamiltoniaan voor dit systeem is:

2 2 2 2

- h 1
H= 5 N (e _£ +_e
87 me 47780L i Ty Tap

Met deze Hamiltoniaan kan de schradingervergelijking

Hy = By (82)

exact opgelost worden waarbij de F-waarden horend bij elke
golffunctie y zelf functie zijn van 7,y (Figuur 8.8).

De verschillende moleculaire orbitaal y~functies die oplossingen zijn
van de schrodingervergelijking, worden genoteerd als G1s, G*1s, O2s,
0™2s, .. Bij grote waarden voor Tib komen de energieniveaus overeen
met deze van het individuele H-atoom. De laagste curve in Figuur 8.8
(met label o1s) toont dat een molecule H2+ kan gevormd worden met
een internucleaire afstand van 106 pm.

Volgens de LCAO-methode kan elke van deze moleculaire
orbitaalfuncties uitgedrukt worden als een lineaire combinatie van

twee H-atoomorbitalen ¢j. Voor de MO's G1s en 6*1s zijn dit lineaire
combinaties van 1s-atoomorbitalen ¢, en ¢, van respectievelijk H, en
H .

b.

Ols= GOy * GO 9

G*1s= 401~ P 4

a rab b

Figuur 87 -
Codrdinaten in het
H2+-ion: de

kernen a en b; het

Alaldran A

Figuur 8.8 - Variatie van £in functie van b

voor verschillende oplossingen y van de
schridingervergelijking voor het H2+-i0n

Aangezien de waarschijnlijkheid om een elektron aan te treffen gegeven wordt door het kwadraat van de golffunctie,

leidt dit tot:
O =G0+ 6o = 601’ + &7 0r" + 266010,

(0" = (01 - o) = 60" + 62 0s° - 266010,

(85)

(8.6)

Figuur 8.9 geeft voor deze MQ's het verloop van de waarschijnlijkheid langs de verbindingsas tussen beide kernen op

afstand r,,, gelijk aan 106 pm. Voor o1s is er een verhoogde elektronendichtheid tussen beide H-kernen vergeleken
met de situatie voor twee individuele H-kernen afzonderlijk en 1 elektron. Deze opbouw van elektronendichtheid

tussen de 2 H-kernen veroorzaakt de binding: de o1s-MO wordt een bindend orbitaal genoemd. Voor c*1s is de
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elektronendensiteit nul in een vlak dat de bindingsafstand ab middendoor deelt (nodaal vlak). Daardoor schermt het

elektron in deze toestand beide H-kernen minder van elkaar af en hebben we een antibindende situatie: de 6*1s -MO

wordt een antibindend orbitaal genoemd (aanduiding met * slaat op antibindend). Zowel de bindende o1s als de

antibindende *1s MO van H2+ is cilindrisch symmetrisch t.o.v. de bindingsas tussen beide H-kernen. Zij vormen dus o-

MO's. Deze redenering kan uitgebreid worden naar combinaties van 2s, 2p, .. atoomorbitalen (c2s, *2s, ..). Al deze
toestanden hebben echter een veel hogere potentiéle energie dan de twee afzonderlijke H-kernen en één elektron en

zijn niet stabiel.

(615)?

A

A
(o%4¢)

a b
-
"ab

Figuur 8.9 - Verloop van het kwadraat van de golffuncties o1s en 6*1s voor het H2+-ion met internucleaire afstand gelijk aan 106

pm. Het gekleurde oppervlak geeft het verloop van het kwadraat van de 1s-golffunctie van elk afzonderlijk H-atoom met 1

elektron.

Figuur 8.10 geeft een schematisch en beperkt MO-diagram voor H2+ met het elektron in het bindende c1s-MO.

Ea

A

Figuur 8.10 - MO-diagram voor Hy"
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8.4.2 MO-theorie voor Hz-molecule

De schrodingervergelijking kan niet meer exact opgelost worden met de Hamiltoniaan opgesteld voor de H,-

molecule. Via de LCAO-methode kunnen echter op een vergelijkbare manier als voor het H;_"-ion, MO-orbitalen
geconstrueerd worden voor H,. Figuur 811 geeft het MO-diagram voor de MO's die ontstaan uit combinatie van twee

1s-orbitalen van H. In de grondtoestand bevinden beide elektronen zich in het bindende c1s-MO met anti-parallelle
spin.

A

Energie

Figuur 811 - MO-diagramma voor H2
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8.4.3 Algemene combinatiemogelijkheden van AO's

Combinatie AQ's Type MO
@ —> @ S+S o bindend
M
i
1
- S-S o™ antibindend
]
]
|
% —» —@@ Pz+s  bindend
\\,\a‘{*
. 05
% I Q@ |: @ pz-s o* antibindend
1
I
1
S+ py niet-bindend
s - py niet-bindend
N
I a’a\\,\a
= + - :“06 * + c* antibindend
S~ Goel | »
i
- +
CXCDIO —> Dz - Pz o bindend
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—> Dy + Dy 7 bindend

i gi > Py - Py n* antibindend

!‘ py + dyz 7t bindend
! ' py - dyz 7* antibindend
q P, + dyz niet-bindend
[= S A
J Pz - dyz niet-bindend

Tabel 8.3 - Overzicht van de mogelijke combinaties van AQ's tot MO's. De z-as is de bindingsas.

Voor elke combinatie van AQ's moet er dus rekening gehouden worden met het teken van de golffuncties in het
interferentiegebied. Hieruit wordt afgeleid of de twee golven in fase dan wel uit fase zijn. Zijn beide golven in fase
(zelfde teken) dan resulteert de additieve combinatie in een versterking van de globale moleculaire golf: bindend MO.
De substractieve combinatie resulteert dan in een demping van de globale moleculaire golf. Er ontstaat een nodaal
vlak loodrecht op de bindingsas: anti-bindend MO. In het geval dat beide golven uit fase zijn (tegengesteld teken)
geeft de additieve combinatie een anti-bindend MO en de substractieve combinatie een bindend MO. Daarenboven
blijft bij een o-binding het teken van de MO hetzelfde bij rotatie omheen de z-as. Bij m-bindingen wisselt het teken
van de MO bij rotatie rond de z-as.
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8.4.4 M0-theorie voor homonucleaire diatomische moleculen

Op basis van de voorbeelden met H2+ en H, moeten volgende regels in acht genomen worden voor de constructie van

een MO-diagram voor A,-type moleculen.

1.

2.

Alleen AQ's met vergelijkbare energie geven een efficiénte combinatie. AO's uit de core combineren niet.
Het aantal MO's is gelijk aan het aantal gecombineerde AQ's.

Bij combinatie van 2 AO's worden steeds een bindende MO met lagere energie en een antibindende MO met
hogere energie bekomen.

In de grondtoestand bezetten de elektronen eerst deze M0's met de laagste energie.
Elke MO kan slechts 2 elektronen met anti-parallelle spin bevatten (Pauli-verbod).
Voor M0's met gelijke energie geldt de regel van Hund: maximale spinmultipliciteit.

Een globale bindende situatie heeft meer elektronen in bindende MO's dan in anti-bindende MO's.

(Aantal e in bindende MO's) —(Aantal e in antibindende MO's)

Bindingsorde BO = >

Hoe groter de bindingsorde (BO), hoe sterker de binding, hoe korter de bindingsafstand.

Bindingsorde BO =2—;2 =0

HEZ bestaat niet.

Ea

/=1

1s / \ 1s

H— —h

H—

He Hep He

Figuur 8.12 - MO-diagram voor He,
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Voor de Ay-moleculen it de 2% periode zijn de volgende combinaties binnen de valentieschaal mogelijk;

2 20, 2, 2n,
2s c, G* c, G* nb nb
2p, c, o* o, G* nb nb
2Py nb nb T, T nb
2p, nb nb nb n, T

De combinatie tussen 2s en 2p, is alleen effectief als het energieverschil klein is, zoals voor Li tot N. Het diagram in

Figuur 8.13 volgt de combinaties volgens de diagonaal van de combinatietabel. De twee m*-M0's met dezelfde energie
bevatten elk één elektron (regel van Hund). De BO in O, is twee. Dit diagram kan ook voor F, op analoge wijze

opgesteld worden.

De energievolgorde van de MO's voor C; en N, is verschillend van deze voor 0, Dit komt door de kleinere
energieseparatie tussen de 2s- en 2p-atoomorbitalen voor Li tot en met N (zie Figuur 6.21). Hierdoor is er in de
combinatie van de twee 2s-AQ0's een aandeel van de twee 2pZ-A0's, en omgekeerd, waardoor de o2s en de 6*2s een

extra energieverlaging krijgen en de T2p; en O'*sz een energieverhoging. Zo komt de dubbele ontaarde m2p-MO

in energie lager te liggen dan de 2, -MO (Figuur 8.14).

Figuur 815 geeft een overzicht van de MO-diagrammen van B, tot F, met bijkomende gegevens: paramagnetisme, 2

en bindingsorde. De bezetting van de verschillende MO's kan ook met een elektronenconfiguratie worden
weergegeven. De core wordt niet aangeduid.

H, (o15)°

Li, (c2s)°

G (o) (o*2s)° (map)’

0, (o2 (c2s) (o20)° (map)” (w2p)?
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Energie

Energie

182 2pZ
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A
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\ /
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8.4.5 Paramagnetisme

Figuur 8.14 - MO-diagramma voor C2 en N2

Een bijkomende moleculaire eigenschap is magnetisme. De meeste verbindingen vertonen geen magnetisme zolang
zij niet in een magneetveld geplaatst worden.

Geplaatst in een uitwendig magneetveld kunnen verbindingen twee fenomenen vertonen:
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Paramagnetisme: de verbinding wordt aangetrokken door een uitwendig magneetveld. Dit gebeurt als de verbinding
(per molecule) 1of meerdere ongepaarde elektronen bezit (vb. B, en 0, zie Figuur 8.15).

Diamagnetisme: de verbinding wordt door een uitwendig magneetveld afgestoten. Dit gebeurt als de verbinding (per
molecule) geen ongepaarde elektronen bezit. (vb. G5, N5, F5, zie Figuur 8.15).

Opmerking

Ferromagnetisme is een zeer sterke vorm van paramagnetisme en is een eigenschap van Fe(v), Co(v) en Ni(v).

Bo C2 N2 (o8 Fy
r I ™ 1 " 1 |—|
2, LI L] LI 2p, LI LI

gy 1 1 THF |~ {44F

o, — — — L — —B— |
SRy By B o, — ]

o2 (4] (H] — | o2 —H—

o2 (4] (4] (4] 25 (4] (]
Bindingsorde 1 2 3 2 1
Bindingslengte (pm) 159 131 110 121 143
Bindingsenergie (kJ/mol) 290 620 942 495 154

Figuur 8.15 - MO-energiediagram, bindingsorde (B0), bindingsenergie (£) en bindingslengte voor de diatomische molecules B> tot
F2
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8.4.6 MO-diagrammen voor homodinucleaire ionen

Voor ionen zoals 02+, 02', N2+, .. wordt op dezelfde manier een MO-diagram opgebouwd.

Toepassing 8.2

+ - 2-
Idem voor N2 ,N2 ,02
8.4.7 M0-theorie voor heteronucleaire diatomische species

Voor moleculen zoals CO, HF, NO, .. kan op een analoge manier de gevormde MOQ's bepaald worden en een

energiediagram opgesteld. Hierbij moet men rekening houden met het energieverschil tussen de AQ's die met elkaar
combineren: hoe groter het energieverschil, hoe minder efficiént de combinatie is.

€0 (10 valentie-elektronen) (Basisenergieladder volgens N2)

A a*

Energie

Bo-2"2_3
2

(0 is diamagnetisch met als elektronenconfiguratie (625)° (6*2s)° (m2p)* (G2p)°
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HF (8 valentie-elektronen)
Het energieverschil tussen 1s(H) en 2s(F) is zo groot dat geen efficiénte combinatie mogelijk is. Er is alleen een
efficiénte combinatie tussen 1s(H) en 2p,(F) met vorming van een ¢ en een 6*-M0. Combinatie van 1s(H) met 2p,,
of 2py is niet-bindend.
A
1
/" antibindend \\
—— \
\
\ \
1s \ \
\ \
\ \
\ \
\
\ 2
\ —— N[
\  nietbindend //
\ /
\ /
\
\ & /’
‘
bindend
2s
] ]
niet-bindend
H HF F

Analoge werkwijze voor 0.a. NO*, CN", HO, ...
8.5 M0-theorie en de delokalisatie van w-elektronen

Een probleem bij de Lewistheorie en de VB-theorie is dat voor bepaalde molecules meerdere resonantievormen
vereist zijn voor een min of meer adequaat beschrijven van de bindingstoestand in de molecule. Deze

resonantievormen verschillen onderling door de positie van de dubbele binding(en), m.a.w. de lokalisatie van de &t-
elektronen.

Benzeen

0 — Q0

In de MO-theorie wordt dit probleem vermeden door de wt-elektronen te plaatsen in een m-type MO dat over het ganse
koolstofskelet van de benzeenmolecule uitgespreid is. Aangezien de m-elektronen in deze MO niet tussen twee

atomen moeten gelokaliseerd blijven, noemt men deze n-binding gedelokaliseerd. Een gedelokaliseerde mt-binding
over drie of meer atomen gespreid, wordt in de lewisstructuur aangeduid met een stippellijn.
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Benzeen

~%2 00

De gedelokaliseerde m-binding in benzeen ontstaat door combinatie van zes p-orbitalen (1 van elke C) met 1 elektron.

In benzeen zijn dus zes gelokaliseerde oc—c-bindingen aanwezig, elk met een elektronenpaar, en één
gedelokaliseerde m-binding met zes elektronen.

2-
(04
Lewisstructuur met resonantievormen
O§C/O O\c4o O\C/O
| | I
0_ 0_ 0]
MO-voorstelling met gedelokaliseerde m-elektronen
02+70
SIS
\\: (Ij .r/
101
0z
Lewisstructuur met resonantievormen
..@ @II
+—>
e:’o/ \ ® O.O/ \O'n.e
MO-voorstelling met gedelokalizeerde m-elektronen
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De delokalisatie van mt-elektronen in P043‘ is in overeenstemming met de vaststelling dat in P043‘ de 4 P-0-

bindingen identiek zijn (157 pm) en in lengte begrepen zijn tussen 1 P—0-binding (171 pm) en 1 P=0-binding (152
pm).

Analoog voor $0,%7, C10,~, Si0, -, .

8.6 De metaalbinding: bandentheorie

De binding in metalen, vb. Li(v), Fe(v), Cu(v), .., gebeurt eveneens met behulp van MQ's gedelokaliseerd over het ganse
metaalkristal. De metaalbinding in bijv. Li-metaal kan het best begrepen worden via de opbouw van een Li-kristal
vanuit Li, tot Li (vb.n=N,).

In Li, combineren de twee 25-A0's met vorming van één c-MO0 en één o*-M0. De o-M0 is gevuld met 2 elektronen; de
o*-M0 is ledig. In Liz combineren drie 2s-A0's met vorming van 3 gedelokaliseerde MQ's, enz. Bij Ny Li-atomen in een
kristal zijn er Aj-gedelokaliseerde MO's aanwezig. Naarmate het aantal MO's toeneemt, vermindert het

energieverschil tussen twee opeenvolgende MO's en ontstaat er een band van energetisch dicht bijeenliggende MQ's
gedelokaliseerd over het ganse stuk metaal. Figuur 8.16 illustreert deze bandentheorie.

De A, MO's uit deze band kunnen maximaal 2 A, elektronen bevatten en zijn in het geval van Li(v) voor de helft

gevuld. Dezelfde redenering kan gevolgd worden voor de 2p-orbitalen van Li, die zich dus verenigen tot een band met
3Ny MO's die maximaal 6 Ny elektronen kan bevatten. Bij Li(v) is deze band leeg en overlapt hij met de band gevormd

door de 25 AQ's (figuur 8.17).

[
| o

2 4 16 6,02.1023

Energie

Figuur 8.16 - De vorming van gedelokaliseerde MO's in Li2, Li4, Lin (n= /VA]

De band gevormd met de 2s-AQ's wordt de valentieband genoemd;
de band gevormd met de 2p-AQ's de conductieband.

Een onmiddellijk gevolg van een dergelijke situatie is de elektrische <¢— 2p-conductieband (leeg)
geleidbaarheid van metalen. Wanneer een elektrische spanning over K |7~ overlapping tussen valentie-
een stuk metaal wordt aangelegd, stoot de negatieve pool de en conductieband

elektronen in het metaal af, terwijl de positieve pool de elektronen miminiteieiwimimimimmimimimiat i
aantrekt. De elektronen van het metaal kunnen op deze krachten [ Zs-valentieband (halfgevuid)
reageren door via de lege M0's van de valentie- en de conductieband
van de negatieve pool naar de positieve pool te bewegen: elektrische
stroom doorheen het metaal. De beweegbaarheid van de elektronen Figuur 817 - Overlappende valentie- en
verklaart eveneens het zeer goede warmtegeleidingsvermogen van conductieband bij Li(v)
metalen: transport van thermische energie.
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8. Chemische binding Il

Deze beschrijving van de metaalbinding verklaart eveneens de rek- en pletbaarheid van metalen en de mogelijkheid
tot het trekken van draad.

Figuur 8.18 situeert de valentie- en conductieband voor Cu(v) en Fe(v).

«4— 4p-conductieband (leeg) —p

4s-valentieband
- volledig gevuld (Fe) — b
halfgevuld (Cu)

3d-valentieband
44—  onvolledig gevuld (Fe) — B
volledig gevuld (Cu)

Fe Cu

Figuur 8.18 - Valentie- en conductieband bij Cu(v) en Fe(v). De 3d- en 4s-valentiebanden overlappen met de 4p-conductieband. De
valentie-elektronen bezetten de laagst gelegen MO's.

Toepassing 8.3 Geleiders, halfgeleiders en niet-geleiders

8.7 Moleculaire spectroscopie

Naast elektronische energieniveaus bezitten molecules ook energieniveaus bepaald door vibratie en rotatie van de n
molecule (Figuur 8.19 en Figuur 8.20). Rotaties gebeuren rond assen die door het massazwaartepuntcentrum van de
molecule gaan. Voor vibraties stelt men zich de covalente bindingen het best voor als veren die met een bepaalde
frequentie uitgerekt en terug ingedrukt worden. De vroeger gedefinieerde bindingsafstand tussen twee atomen is de
gemiddelde bindingslengte. Rotatie- en vibratiemogelijkheden nemen toe met de complexiteit van de molecule.

De totale moleculaire energie wordt dan gegeven door:

Ftotaal = Lelektr * Lvibr * Erot (87)

waarbij elke £term gekwantiseerd is.
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tweeatomig drieatomig

OowWwwiO OwwOWwWMO

asymmetrische
strekkingen

symmetrische
strekkingen

buiging

O

Figuur 8.19 - Vibratiemogelijkheden in moleculen. Naarmate het aantal atomen in de molecule toeneemt, neemt het aantal
vibratiemogelijkheden toe.

A
S

tweeatomig

" u
: zwaarte-
. punt

drieatomig - lineair drieatomig - niet-lineair

Figuur 8.20 - Rotatiemogelijkheden rond een zwaartepunt in moleculen

Figuur 8.21 toont een veralgemeend energiediagram voor een molecule. Twee elektronische niveaus (£ en £) zijn
voorgesteld samen met de vibratie- en rotatieniveaus. De energieseparaties vertonen de volgende volgorde:

Abgier > ALy > Ay
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—— T -— — 15t€ aangeslagen
e — = elektronisch niveau

IO

Elektronische transities —=——
““""‘H\

==t it 2 Elektronische
grondtoestand

(a) (b) (c) (c) (c)

Figuur 8.21 - Veralgemeend energieniveau-diagram voor een molecule. (a): typische rotatie-overgang binnen de vibratie- en
elektronische grondtoestand; (b) typische vibratie-overgang binnen de elektronische grondtoestand; (c): typische elektronische
overgang.

Elektronische transities gebeuren door absorptie van straling in het ultraviolet of zichtbaar gedeelte van het
spectrum. Vibrationele transities gebeuren door absorptie van infraroodstraling, terwijl rotationele overgangen
gebeuren door absorptie van straling uit het verre-IR-gebied of het microgolfgebied.

Met behulp van een spectrofotometer kan de hoeveelheid geabsorbeerde straling gemeten worden in functie van de
golflengte van de invallende straling.

Figuur 8.22 toont een schema van een IR-spectrofotometer. Aan de hand van het opgenomen spectrum kan o0.a. de
identiteit van het product achterhaald worden (Figuur 8.23). Daarenboven is de hoeveelheid geabsorbeerde straling
gewoonlijk rechtevenredig met de concentratie van het product in de opnamecel, zodat na kalibreren, ook de
concentratie kan berekend worden.
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834

diffractierooster »

4000 3600 3200 2500 2400 2000

5 e e ) N [
1N N D N N O

spectrumopname

NaCl-prisma

cel met monster

IR-bron
thermokoppel (detector)
Figuur 8.22 - Schema voor een IR-spectrofotometer
Wave numbar (em™1)
1600 1400 1200 1000 BOO [=0]¥] 400

1800

000025

e =
- stratch H _ M
stratch H H /C ) C\
\ £
c=HN /C =t c\ /H H c
siretch H C=N [HEE + "
S L C = C twist
Acrylonitrile iz C=C t=0C
datormatlon e e
CH wag CHz wag
0.03a05 00014 00014 00025

Wavel=ngth (cm)

Figuur 8.23 - Infraroodspectrum van acrylonitril
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8.8 Oefeningen
81
Voorspel de vorm en de polariteit van de volgende moleculen. Bepaal de hybridisatietoestand van het centraal atoom.

a G,
b) SOz
0 Iy
d) BFy
e) (Bry
f) SiH,
g9) Sk
h) Sefg
) Py
S0,
k) IFg
) OF,

8.2
Voorspel de moleculaire vorm van

a) XeF4

b)

Q)

d)

83

Schets de bindingstoestand in SeCN™ volgens de VB-theorie met o- en w-bindingen.

XeO4
XeO3

XeF,
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8.4

Voorspel de geometrie en de hybridisatie van het centraal atoom voor

a) S04
b) 15~
0 CH'

d) CHy™

85

Voorspel chemische formules voor molecules of ionen opgebouwd met Te als centraal atoom en twee of meerdere F
atomen er rond, waarvan de vorm (a) hoekig; (b) T-vormig ; (c) vierkant planair; (d) trigonaal bipiramidaal zal zijn.

8.6
Welke molecule heeft de hoogste £i: ethaan (H(—CH-) of etheen (H,(=CH,)? Verklaar.

8.7

B Maak een MO-energiediagram voor de binding in NF, NF* en NF~. Welke deeltjes zijn paramagnetisch? Bepaal de
bindingsorde en rangschik volgens afnemende N—F-bindingsafstand. Gebruik de energievolgorde volgens F.

88

In het OH radikaal combineert het 1s-orbitaal van H alleen met de 2p-orbitalen van 0. Construeer een MO-
energiediagramma. Bereken de BO.

89

De bindingsafstand in NO* (106,2 pm) is korter dan in CO™ (111,5 pm). Verklaar via MO-theorie.

810

}KC_C/C=C\H
Vel

H H

In de molecule butadieen [C4H6] is de (—C-binding een stuk korter dan gemiddeld verwacht (147 pm i.p.v. 154 pm). De
molecule is ook volledig planair. Verklaar.

8.1

Construeer een banddiagram voor Ca en Cu. Verklaar de elektrische geleiding doorheen deze metalen.
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812

Welk element vormt een ion met chemische formule XF6‘ waarin geen niet-bindende elektronenparen in de

valentieschaal van X aanwezig zijn?

a)
b)
0
d)
e)

8.13

Ca

C

Si

S

P

Toon via lewisstructuren hoeveel H™-ionen de volgende zuren in water kunnen afsplitsen: HNO3, H2504, H3P04. Treedt

in de zuurrestanionen -elektronendelokalisatie op? Wat zijn de gevolgen voor bindingsafstanden en
bindingshoeken?

8.9 Antwoorden

81

3)

b)

Q)

d)

e)

f)

9)

h)

K)

y

a)

lineair, apolair, sp

driehoekig viak, apolair, sp°
T-vorm, polair, sp3d ;
driehoekig vlak, apolair, sp2
tetraédrisch, apolair, sp3
tetraédrisch, apolair, sp3
hoekig, polair, sp3
octaédrisch, apolair, sp3d2
trigonale pyramide, polair, sp3
hoekig, polair, sp2

vierkant pyramidaal, sp3d2 ,polair

hoekig, sp3 ,polair8.2

vierkant vlak
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b) tetraédrisch

€) trigonale pyramide

d) lineair
83
Se=C=N’ Se ™ T Tc Tn  sp-hybridisatie (mogelijk)
¢ To To ™t Tn  sp-hybridisatie (nodig)
N NN Ts Tn  sp-hybridisatie (mogelijk)
8.4

a) trigonale pyramide, sp3
b) lineair, sp3d
€) driehoekig vlak, sp2

d) trigonale pyramide, sp3
85
a) Tek

H

0 TeFd

) Tefs

d) Tefs'
8.6

Ethaan: alleen elektronen in o-bindingen, terwijl in etheen 2 elektronen in een mt-binding zitten die minder stabiel is

8.7
+ 20 w2 2 by ol . _
NF (024)" (6*25)° (G2p)° (mm2p)” (m*2p) , paramagnetisch, BO = 2,5
20 w2 2 b v 2 . _
NF (025)" (6*25)" (o2p)” (m2p) ™ (m*2p)”, paramagnetisch, BO =2
- 20 w2 2 by 13 . _
NF (025)" (0%25)" (02p)° (m2p) " (m*2p)”, paramagnetisch, BO =1,5

anry: NF” > NF > NF'
8.8

OH.: (nb_25)° (G2p)° (Nb_2p)* ; BO =1
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89

BOinNO"is3;B0in (0" is25

8.10

Er treedt delokalisatie op van de p-elektronen in butadieen in een MO gespreid over de vier C-atomen. Hierdoor krijgt
de C-C-binding een zeker dubbelbindingskarakter: kortere binding. De gedelokaliseerde MO ontstaat door zijdelingse

overlap van een p-orbitaal op de 4 C-atomen. Hiervoor moeten de lobes van de p-orbitalen parallel georiénteerd
staan. Dit maakt het o-bindingssysteem planair.

8
(a: [Ar] 4s-valentieband (volledig gevuld) overlappend met de 4p-conductieband (leeg).

Cu: [Ar] (3d + 4s)-valentieband (onvolledig gevuld, overlappend met de 4p-conductieband (leeg).

812
P
813
i i T
N H—0—S—0—H “:0—P—0:"
H-O 0 f'> i

A A A n

Delokalisatie treedt op. Gevolg: ideale bindingshoeken, equivalente bindingsafstanden (ONO =120°, OSO = OPO
=109,5°)
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