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Voorwoord : Situering organische chemie in de bachelor opleiding LO & BW

Koolstof bezet een bescheiden 12° plaats op de ranglijst van meest
voorkomende elementen in de aardkorst, met een abundantie van 0,094%.
Silicium en zuurstof daarentegen, bezetten, onder de vorm van silicaten, de
eerste twee plaatsen met ongeveer 74%.

Toch speelt koolstof een cruciale rol, omdat koolstof aanleiding geeft tot een
nagenoeg oneindig aantal moleculen. Moleculen die zich van elkaar
onderscheiden in moleculaire structuur en fysicochemische eigenschappen.
Geen enkel ander element beschikt over dergelijke veelzijdigheid. Dit komt
omdat, in tegenstelling tot enig ander element, koolstofatomen zich onderling
gemakkelijk kunnen aanhechten tot grotere stabiele koolstofketens. Deze
koolstofskeletten vormen de ruggengraat van organische moleculen.
Gelijkaardige organische moleculen vormen ook de basis van alle levende
organismen, waaronder mensen.

Ook voor de opleiding LO en BW zijn organische moleculen, kennis van hun
structuur en kennis van hun chemie belangrijk. Levende organismen
produceren en verbruiken voortdurend koolstofhoudende materie: denk
bijvoorbeeld aan de fotosynthese. Andere voorbeelden van belangrijke
organische moleculen zijn voedingstoffen, zoals zuikers en koolhydraten,
maar ook voedingssupplementen en doping.

Let wel, deze cursus zal niet ingaan op biologie en bioorganische chemie,
maar zal zich beperken tot een basiscursus over organische structuren en de
grondbegrinselen van eenvoudige organische reactie aan koolwaterstoffen.
Het is het de doelstelling van dit opleidingsonderdeel om de student
vertrouwd te maken met de structuur en chemie van organische moleculen,
alsook kennis te maken met belangrijke vertegenwoordigers, die in de verdere
opleiding terugkomen in een meer biologische context, van deze organische
moleculen.

Prof. Dr. Richard Hoogenboom 24/11/2014

! Zie http://www.science.co.il/PTelements.asp?s=Earth
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Hoofdstuk 1
Koolstof, een kennismaking

Binding en Structuur

1.1. Koolstof : Identiteitskaart van een element

1.1.1. Elementair koolstof : een kennismaking

Het element koolstof werd niet ‘ontdekt’ of afgezonderd zoals vele andere
elementen in het Periodiek Systeem. In elementaire vorm is het gekend sinds
de prehistorie (al werd het toen uiteraard niet herkend als een ‘element’).

Carbon, verwijst naar het Latijnse woord voor houtskool, carbo. Houtskool is
het materiaal dat overblijft na pyrolyse van hout. Door hout sterk te verhitten
in de aanwezigheid van een beperkte hoeveelheid zuurstof, wordt het
grootste deel van het koolstof niet in vluchtige bestanddelen omgezet.?
Uiteindelijk ontstaat houtskool, dat als brandstof dienst kan doen (het koolstof
kan immers nog ‘verbrand’ worden door oxidatie van zuurstof met vorming

van koolstofdioxide, COy).

Koolstof is in het Periodiek Systeem (Figuur 1.1) terug te vinden in de tweede
periode en maakt deel uit van Groep IV (14). Van koolstof kunnen drie
belangrijke isotopen, die in de natuur voorkomen, vermeld worden. Hun

belangrijkste kenmerken zijn samengevat in Tabel 1.1.

Tabel 1.1. Overzicht van enkele eigenshappen voor koolstof isotopen

Eigenschap '2c 3c "c
Atomaire Massa (a.m.u.) 12.000 13.003 14.003
Natuurlijke Abundatie (%)? ~99 ~1

Stabiel ja Ja nee
Halfwaardetijd o oo 5730 jaren

? De waarden zijn beperkt in precisie door de aanwezigheid van natuurlijke variaties in de verhouding tussen beide

isotopen.

? Hetzelfde principe wordt gebruikt in een zelf reinigende oven...



*LOOZ AT OF S91EP UOISIOA ) COiY 89S 38} Sil) O SSIEPUN 4O "POAIBSSL SIOL Iy *(PIPWAUS JO AISIOAUN PUE P SIUSWIBIIASMI JSFUIM [ B I L00ZO

"90G-0S ‘6§ ‘2861 "'P3 "WAUD T ', SIS0 BU} JO 8]qe} 91pouad U U UOISTYUCD, “HEMO H'A PUE SNIBWIB "D’ 189S SWIJSAS LIOLWLIOD JAYJ0 PUE Si} JO UOISSNOSID B 0 ‘UGHUSAUCD DY dr| 1UALM0 Ay} §1 213y pash (gl—1) WajsAs oualinu au :$19qe) dno9

"9E9-PEQ ‘65 ‘Z86) "'P3 "WoYD T *,9/qe} 9Ipouad au Ul (WNIOUBIME]) WRG3IN] puE {LINJULOE) WNUBLUE] 0 SUOSO 811, ‘UBSUSE “g' M 89S BIqE} 1pouad SJUSWSI3GaM BU} Ul 1] PUE ‘N ‘DY ‘B SJUSLIBJe au} Jo suonsod au) Jo uojeasn] e Joj :uopesiuzBio ajqe) 2jpousy

*sgseyjuaied ul uealB st Auiepesun Jebie| e aieum jd80Xe LT O} 8|JBYSI POISPISUCD S| 8nfeA Yoes Jo ainby jueayiubis 1sej ay ) ‘psjonb SeN{EA 8y} 8J8 BSEY} PUB SSOUBPUNGE [EL)SO148) OJSLUOIOBIBUD SABY WNUEIN PUe ‘Wnjuljorjosd “WNnUoy} Sjustus(s eyl

“adojosi paalrisebuo| sy} Joj senjea ainby-g AQ pajuasaldal a1e pue sapIONU 3|qe)S OU SABY S|AHORI] Ul USAIS BB SAN|BA YOIYM Jo} SIUSIAIT (L0901 -€65) 'LL ‘6661 “"wWaYD "|ddy 7 8ind) SaN[eA L6681 DVd N B1e 953y} 'SJUSWAJS SBABBY BY) WO Ledy :($assewt aARR}as ueaw) syybiosm ooy
unydins s| Bujjjads |ENsN oy} 51aUMas(a PUE 3 SU} Ul SJYM [EULOL BIE WIN|S3D PUE WNUpNE sBulfjads ay) ‘SaUIUNCa JaUla aW0S PUB S oul Ul (PBE-L8E 'b§ ‘661 "WaLD "(ddy ¥ 8ind) SAWEU DjEWA}SAS AJBIOdWS) S,0VdN] SJ8 258y Pasn 850U} ‘GLL PUE ‘L ‘bl | ‘ZLI-0LL

spewafe sy} Joy pasodoud aq 0} 184 ARy saweN (€421 Y2 ‘69 /661 “wauD '[ddy B aind) PAULBUOS MOU BIE G0L-|L 0L SIUAWSS JO S3WRY Ay} 'ASIoA0GuED Jaly (/B10 ordnl mmamyrdiy) DVdNE AQ pepuswiwooss esoy) ele sBujjjeds pUe ‘SBWEY ‘S|OQUAS [Sawieu PUE SIONIUAS Juaisry

600)65¢ y860'85C 1860°25¢ [0€80°Z52] | [9610°152] | [€0L0 Lv2] | [€020Zb2] | [P180€ve] | [cvB0bve] | 128v0 ZE2) | (106820 BEC [(2)BBSED LEC| (L)IBED2ES | 14120 22a]

ON PN |wd|s3 |40 %9 wo|wy nd dN| N |ed | YL 9V | seouwe.

How i winjwiay W IO, | wnuno wnonyd | wnundsu wnuesn | wnuipeyoid | wnoyy wniupoe
EW0ELl |[CNicieesBr| (€)8229F [(@)ce0E6 7o) | (€)0S29L [(cIpeses8sh| (€)G2ZGL | (198 1GH | (€)9E 05 | ZZi6vbh] | ©evbl 259060V | (1911 0Vl | (2)SS06°8EL

gA|wL |43 [oH |AQ |qL PO | N3 WS |wd | PN |Id |32 | BT | spoueyue,

0L 69 L9 S9 €9 19 15
wnigienk wngnyy wnigie wniwioy | wrisosdsép | wnigier Ul wridoune 1L 1 |WAD: wnyeo

€62, T682] Tesel T2l [Gesiezel | vl hiel | Beer8oel | PEVBoe] | Libehv9e] | 161y 992] | levbieoe] | 1860y 192l | 12604 29el TrSe09ze] | 1Z6loeee] |
onn  |yn bn anannnunn N [SH Uyg |BS (a3 |47 | « (BY | 14
8L 173 1427 cii L oLl 601 801 L0} 901 So0L oL €oL ¢01-68 88 L8
winjoounun wnXsyunun wnjpenbunun wnigunun I Il LB wnissey wnuyoq wnifiogess | wniugnp  [wnipjopaying | wnioussmel wnipes wnpuely
¥ [7Z86'802] [(CIBE086°802] ()2 L0z | (QIEEBEVOZ | (ZJBE 00C  [(2)G5996 061 | (2)8L0°So) || (€)Lve 26l | (E)ec 06F | (202981 | (Y8EBL |(L)6256°08) | (@6V8LL | (1296 DLl DIZEIEL [2)5PS06 2EL
od !9 |dd|IL |BH [NV 1d| 4l [SO |38 | M |BL JH n1| ., eg SO
V8 €8 [4:] 18 08 6L 8L LL 9L SL i €L L L 0L-LS 95 SS
auneise wniuojod uinwsiq peoj Luny AIndiouw piof wnuije|d wniput WNIWSo winiusy) uaysbury wneey winugey wnyan| Lwnueq wnisseo
g 22r | (N0eL Lzt [ (D0IZeLy [ Blevil | @hivett ||(2)Zeoe 2ot | ()2v 901 |2Ios606 20t || (@200 | (2206 261 B | ([CIBEQUB 6 | (C)vee 16 | (ZISBS06 68 (foze | (E)8ovse
9L |qs|us | ul |pO BV pd|ud [Ny | oL [ON AN |4Z | A 1S | qQd
14 €5 29 %) 0s (34 L1 Ly oy sy 144 124 [44 34 or 6€ 8¢ 18
uouax QuIpol wnunjje} Auowpue uip winipug WniWpes JOMIS wrnipejied wnipoys wniqoiy LD wnpk wniuos wnipignJ
TII06 €8 o (106 6L TEI09L26 %L | @No2L | (JEcL69 | (Q6EG0 | (CI0PSE9 | (2Ipesa'es BIGY0BEG PG | (©)I966'1S | (LISHVE05 | (LZ08°ZF [(BI0H6SS6 vF 7I8I00F | (1EBBOGE
;49 9D |(BDQ |UZ |ND | IN (0D |94 |UN 4D | A | IL |38 D | M
9€ Se (43 e 0¢ 6C 8T L2 92 14 e €2 [44 134 0z 6l
uoydAsy sujwosq | wniuewssd wn|jed plllr4 Jaddoa %o Jeqoo uoll osaueBuew | WNIWOYD wnipeuea wnivey} wnipuess wnioes wnissejod
{ 6125V 5E o ZIBES 1860 TOJ0S0E e [(2)022686 ¢
L|
N ENDE BIN | eN
i zi 13
BULIOIYD E:_mmcmmE wnipos
(SSEL 6Afjee) Uaul) 1UBjom OIUICHE 66+ €z812106 | Ehi69
[oquiAs 2g | 1IN
Jsquinu ojwele 17 [
SeU JUBLISR E_‘____x._mn wniyyl
2)209200' 7 o] 7
9H H
14 3
winiey n %%l
8l Ll 9l Sl 14] €l 13 3] (1] 6 8 L 9 S 14 € [4 I

/W0 SJUBLUSISGEM MMM //:O11Y
gom apIm-plJom ay] uo a|ge) oipolad ay)

Figuur 1.1: Periodiek Systeem van de Elementen. Koolstof en de enkele andere elementen
die van belang zijn in de klassieke organische chemie/biochemie worden omgeven door

respectievelijk een volle lijn of een stippellijn.



Het gros van het koolstof in chemische verbindingen is aanwezig in de vorm
van 'C. In de context van de (organische) chemie in het algemeen en deze
cursus in het bijzonder heeft dit gegeven verder weinig tot geen belang,
aangezien de chemische eigenschappen van isotopen, strikt genomen,
dezelfde zijn. Het bestaan, naast '?C, van het stabiele maar zwaardere '*C-
isotoop alsook het radioactieve '*C-isotoop leidt niettemin tot interessante
toepassingen, ook binnen de geologie. We beschouwen 2 voorbeelden.

Dateren met '*C:

Het radioactief verval van C kan gebruikt worden om koolstofhoudende
materialen zoals hout, textiel, potscherven, et cetera te dateren tot ongeveer
60.000 jaar in het verleden. Dit wordt mogelijk gemaakt omdat het reservoir
aan 14C-isotopen op aarde, dat normaal al lang vervallen had moeten zijn,
voortdurend aangevuld wordt door het inwerken van kosmische straling in de
hogere atmosfeer. Aangezien elk levend organisme koolstof assimileert,
beschikt elk levend wezen over een hoeveelheid *C °. Deze hoeveelheid *C
zal na de dood afnemen omdat het niet langer vernieuwd wordt. Door het
restgehalte te meten kan een idee verkregen worden hoe ver in het verleden
het organisme gestorven is. Wordt het organisme verwerkt in bepaalde
gebruiksvoorwerpen (bijvoorbeeld houtskool, textielvezels, et cetera) dan kan

een idee verkregen worden van de ouderdom van dit voorwerp.

De "?C/"®C-ratio en het aantonen van leven in oude gesteenten

Omdat het C-isotoop zwaarder is, zullen enzymatische reacties met "*C-
houdend koolstofdioxide iets trager verlopen dan deze die het 'ZC-isotoop
bevatten. Dit is het zogenaamde kinetisch-isotoopeffect. Worden in een
gesteente bepaalde moleculen gevonden die mogelijks door een levend
organisme geproduceerd zijn, dan kan dit gecontroleerd worden door na te
gaan of deze rijker zijn aan '°C-isotopen dan het omliggende gesteente. Het
terugvinden van niet-natuurlijke verhoudingen van °C- versus "C-isotopen
kan hierdoor als een indicator gebruikt worden voor de aanwezigheid van leven
in gesteenten waarin het oorspronkelijk fossiel door geologische processen

verloren gegaan is.

? Niet alle organismen komen even goed in contact met de poel aan '“C-isotopen in de atmosfeer. Zo
zal plankton ook opgeloste carbonaten uit de oceaan gebruiken die ouder zijn van oorsprong en
hierdoor geen '“C meer bevatten. Dergelijke organismen worden hierdoor consequent te oud ingeschat.
Meer over dateren met koolstof vind je o.m. op volgende web resource : http://www.cl4dating.com/
zie ook http://nl.wikipedia.org/wiki/C14-datering.




1.1.2. Allotrope vormen van koolstof

Elementair koolstof wordt gekenmerkt door allotropie®. Dit betekent dat het in
zuivere vorm verschillende verschijningsvormen kan aannemen. Drie
allotrope verschijningsvormen van koolstof zijn reeds lang gekend: diamant,

grafiet, en amorf koolstof. Zoals gezien kan worden aan hun opbouw

(Figuur 1.2), zijn de eerste twee kristallijn van aard (ordening op grote schaal),
terwijl de amorfe vorm enkel gekenmerkt wordt door (kristallijne) ordening op
kleine schaal (het gedraagt zich als een soort glas). Ondanks het feit dat deze
allotrope vormen allen uit hetzelfde element, koolstof, opgebouwd zijn,
vertonen ze onderling soms sterk verschillende eigenschappen (Tabel 1.2).
Zo vormen diamant en grafiet respectievelijk één van de hardste en één van
de zachtste materialen. Dit kan verklaard worden op basis van verschillen in
de opbouw van deze materialen, met name de wijze waarop de
koolstofatomen aan elkaar gebonden zijn.> Sinds 1986 kent men een vierde
allotrope vorm van koolstof: de fullerenen. Het archetype en eerst ontdekte is
Ceo of de zogenaamde buckybal (voetbaleen, buckminsterfullereen, zie Figuur
1.2). De fullerenen onderscheiden zich van de andere allotropen door het feit
dat er geen sprake is van een netwerk op macroscopische schaal, maar wel
van een kristallijne stapeling van individuele moleculen. Na de ontdekking van
Ceo werden vele andere vormen gevonden. Eerst synthetisch gemaakt (door
Harry Kroto, Nobelprijs 1986), werden ze sindsdien ook aangetroffen in de
natuur, ondermeer in het roet van kaarsen, maar ook in aardlagen die
geassocieerd worden met de impact van meteorieten (zie verder), alsook in
het interstellair medium (!). In 2004 is nog een vijfde, stabiele allotrope vorm
van koolstof, namelijk Grafeen, ontdekt. Grafeen is in 2004 geisoleerd door
één enkele laag van grafiet af te halen met behulp van plakband (Andre
Geim, Konstantin Novoselov, Nobelprijs 2010). Grafeen is dus een
tweedimensionale kristalljne vorm van koolstof. Voordat grafeen echt
geisoleerd was dacht men dat dergelike enkele laag niet als stabiele
verbinding kon bestaan. Desalniettemin was dit toch het geval en sindsdien is

aangetoond dat grafeen een goed geleider is en ook een zeer sterk materiaal.

4 . .

Van het grieks : allos, anders en tropos, manier.
5 0ok een aantal andere elementsoorten, zoals fosfor, zwavel en zuurstof vertonen allotropie. Meer
informatie is terug te vinden op bijvoorbeeld Wikipedia.



We komen later nog terug op de precieze structuur van deze allotrope

vormen. Hiervoor dienen we evenwel de aard van de chemische binding met

koolstof meer in detail te bekijken.

amorf koolstof

4
[

grafiet

fullereen koolstof

G860 (bucky ball}

Figuur 1.2 Overzicht van de structuur van de allotrope vormen van koolstof. Het fullereen
koolstof hier weergegeven bestaat uit een kubische stapeling van individuele C60 fullerenen.

Tabel 1.2. Enkele eigenschappen van allotrope vormen van koolstof

Eigenschap Diamant Grafiet Fullereen
- - zwart
Kleur kleurloos staalgrijs-grijs magenta in oplossing
Dichtheid (g/cm®) 3.515 1.9-2.3 1.7-1.9
Hardheid 10 1-2 1-2
Smeltpunt® 3550 3650-3700 >800
Elektrische ; :
geleidbaarheid Isolator Geleider Halfgeleider
Hybridisatie sp° tetraédrisch sp’ trigonaal planair | sp® trigonaal planair
Kubisch (vast)
Kristalvorm / structuur Kubisch Viak Afgeknotte Icosaéder
(individueel)

a Sirikt genomen kan koolsto
een druk van 10 Mpa.

niet smelten onder standaarddruk-omstandigheden, het tripe

punt ligt immers boven



1.2. Koolstof vormt covalente chemische bindingen

Het concept van de chemische binding werd reeds vrij gedetailleerd
aangebracht in de cursus Algemene Chemie (1° Bachelor). We hernemen
enkele concepten die belangrijk zijn voor dit opleidingsonderdeel. ©

1.2.1. De chemische binding volgens Lewis

Volgens Lewis vormt de bijzondere stabiliteit van de elektronconfiguratie van
edelgassen de drijvende kracht achter het vormen van chemische bindingen

tussen verschillende atomen. Atomen vormen chemische bindingen om een

edelgasconfiguratie te bereiken. Op basis van dit principe stelde Lewis twee

verschillende types van chemische bindingen voor. Deze twee types
onderscheiden zich van elkaar in de manier waarop de valentie-elektronen
van de twee individuele atomen gemanipuleerd worden om beide

bindingspartners de edelgasconfiguratie te laten bereiken:

> Bij ionaire bindingen worden elektronen fysiek verplaatst van het ene

atoom naar het andere. Er is een elektronenoverdracht, met vorming

van ionen. Een typisch voorbeeld is NaCl.

> Bij covalente bindingen worden geen elektronen getransfereerd,
maar gemeenschappelijk gesteld tussen de atomen. Er is geen
elektronenoverdracht, maar elektronendeling. Een typisch voorbeeld is
Ho.

We kunnen ons de vraag stellen welk type binding koolstof zal hanteren.

1.2.2. Koolstof vormt geen stabiele ionaire bindingen

Bij NaCl is het gemakkelijk om in te zien dat elk individueel element 1 elektron
verwijderd is van de edelgasconfiguratie. Als het natriumatoom het enige
valentie-elektron transfereert naar het chlooratoom, kunnen beide een
stabiele edelgasconfiguratie verkrijgen. Belangrijk hierbij is dat beide atomen

® Voor een meer diepgaande bespreking wordt verwezen naar voornoemde cursus, de
student wordt aangeraden de desbetreffende hoofdstukken (0.m. 7 en 8) nog eens door te
nemen.



hun elektrische neutraliteit verliezen. Het natriumatoom wordt een positief

geladen ion (kation), terwijl het chlooratoom een negatief geladen ion (anion)

wordt.

Nae — Na' + e 494 kJ.mol”
Cle + @ —>  CI —349 kJ.mol”
Na+Cl — Na*:Gl~ 145 kJ.mol’

Eerder onverwacht is dat het verwijderen van het

elektron van natrium meer energie vereist dan dat

er vrijkomt bij de opname van het elektron door het

Cl

Na*

CI-

Na*

cr Na
: -
cr €. C
Na' Na*
Cr-
ClI-

chlooratoom. De elekirontransfer tussen natrium en chloor is hierdoor netto

energetisch ongunstig.

Dit ‘probleem’ wordt opgelost wanneer rekening gehouden wordt met de

roosterenergie van het NaCl-kristal. Dankzij de extra energie die vrijkomt als

gevolg van de bijkomende elektrostatische aantrekking

tussen de

tegengesteld geladen Na* en CI™ ionen, bij condensatie van de gasvormige

ionen in het kristalrooster, wordt de energiebalans toch gunstig.

Met ionaire binding bedoelt men dan ook specifiek deze elektrostatische

aantrekking tussen ionen. In die zin bestaat er niet echt zoiets als een

individuele NaCl-molecuul.

Ook bij de vorming van koolstofverbindingen is het streven naar de edelgas—

configuratie van alle betrokken atomen de drijvende kracht voor de vorming

van chemische bindingen. Beschouwen we methaan (CH4), de meest

eenvoudige organische verbinding, dan stelt men evenwel vast dat het

vormen van ionaire bindingen hier geen uitkomst biedt.

o2 —> C* 4+ 4¢ 6222 kJ.mol™
4He+4e —> 4H — 472 kJ.mol
Ce+4H —>  C*Hy 5750 kJ.mol”
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Het verwijderen van 4 elektronen van een koolstofatoom vereist veel meer
energie dan de energiehoeveelheid die vrij kan komen als gevolg van de
gunstige elektrostatische interactie met de omliggende tegengesteld geladen
ionen. Door deze ongunstige energiebalans is de vorming van ionaire

bindingen, zoals bij NaCl, energetisch niet haalbaar voor koolstof.

1.2.3. De chemische binding met koolstof is een covalente binding

Gezien het voorgaande kan het bereiken van de edelgasconfiguratie voor het
koolstofatoom en de vier waterstofatomen in methaan enkel gebeuren door

de valentie-elektronen gemeenschappelijk te stellen.

We merken inderdaad voor methaan op dat het centrale koolstofatoom
omringd wordt door vier (eigen) valentie-elektronen, en vier maal één elektron
bijgedragen door elk van de waterstofatomen. Het koolstofatoom bereikt op
die manier de stabiele edelgasconfiguratie geassocieerd met Neon, zonder
fysieke overdracht van elektronen. Anderzijds zien we ook dat elk
waterstofatoom nu over twee elektronen beschikt, en aldus iso-elektronisch is
met Helium. Vermits alle atomen in methaan over een stabiele
edelgasconfiguratie beschikken wordt een stabiele verbinding gevormd.

Zoals gewoonlijk wordt het gemeenschappelijk gesteld elektronenpaar
voorgesteld door een streepje tussen de bindende atomen.

Lewis’ concept van covalente bindingen laat eveneens toe het bestaan van

meervoudige bindingen tussen twee atomen, zoals in koolstofdioxide, etheen

en acetyleen, te verklaren.

CO, 00 0=C=0 ©=C=0
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H H \c—_c
C::C /
CoHa i H H
CoHa  HC:CH H—C——C—H

Door het gemeenschappelijk stellen van twee (dubbele binding) of drie
(drievoudige binding) elektronenparen kan opnieuw de edelgasconfiguratie
bereikt worden.

Zeer belangrijk en essentieel voor de opbouw van organische moleculen is
het feit dat koolstofatomen onderling ook covalente bindingen kunnen
aangaan, zoals in ethaan (C.Hg) en propaan (CsHs).

Ethaan Propaan
] L1
H—(‘)—C—H H—C—C—C—H
ol o

Dit is niet beperkt tot enkele koolstofatomen. Zo is polyethyleen een polymeer
dat bestaat uit ketens van meerdere duizenden koolstofatomen die covalent
aan elkaar gebonden zijn tot één lange keten. Deze vrij unieke eigenschap
van koolstof heeft te maken met de stabiliteit van de C—C covalente binding.

met n>1000
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De covalente bindingen met koolstof zijn niet tot koolstof en waterstof beperkt,
maar kunnen ook gebeuren met andere elementen uit dezelfde ‘hoek’ van het
Periodiek Systeem, dat wil zeggen met andere niet-metalen. Een voorbeeld

van een molecuul met meerdere atoomsoorten is methanol:

H
H—C—O—H
[
In methanol moet koolstof vier covalente bindingen vormen, zuurstof twee, en
elke waterstof één. Slechts één enkele Lewisstructuur, waarin alle atomen de
edelgasconfiguratie bereiken, is hiermee in overeenstemming te brengen. De
drijvende kracht achter de vorming van covalente bindingen is de netto-

energie die hierbij vrijkomt, de zogenaamde bindingsenergie. Voor een C-H-
binding bedraagt deze 413 kd/mol (zie Tabel 1.3 p. 17).

1.2.4. Anorganische versus organische verbindingen

De indeling van de chemie in een anorganische en een organische tak heeft
een historische oorsprong. Dit neemt niet weg dat anorganische en
organische verbindingen doorgaans twee duidelijk onderscheidbare groepen
van verbindingen vormen. Dit onderscheid kan grofweg teruggebracht worden
tot het feit dat de chemische binding in anorganische verbindingen doorgaans
ionair van aard is, terwijl deze in organische verbindingen eerder covalent van
aard is. We illustreren de uiteenlopende eigenschappen aan de hand van een
vergelijking tussen natriumchloride en butaan als vertegenwoordigers van
anorganische respectievelik organische stoffen. Uiteraard zijn de
vaststellingen niet absoluut geldig, wel richtinggevend. Op dit vlak kunnen we
eerder volgende voorstelling aanhouden:

Organische Anorganische

verbindingen verbindingen
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Tabel 1.2b : Vergelijking van de belangrijkste eigenschappen van een typische

organische en anorganische verbinding: butaan versus

keukenzout.

. Organische verbindingen Anorganische

Eigenschap -
b.v. C4H1o (butaan) verbindingen b.v. NaCl

Binding covalent ionair
Fysische toestand .

B gas/vloeistof vast
bij KT
Kookpunt laag (-0.4°C) hoog (1433°C)
Smeltpunt laag (-139°C) hoog (801 °C)

Oplosbaarheid in
water
Oplosbaarheid in
hexaan

Ontvlambaarheid

Geleidbaarheid

onoplosbaar

goed oplosbaar
hoog

niet geleidend

goed oplosbaar

onoplosbaar

onontvlambaar
geleidend in gesmolten

en opgeloste toestand
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1.3. De kwantumchemische beschrijving van de covalente binding

1.3.1. Inleiding

Hoewel het model van Lewis (nog steeds) zeer nuttig is om structuurformules
van chemische verbindingen op te stellen, kan een volledige en
natuurgetrouwe beschrijving van de structuur en reactiviteit van organische
verbindingen enkel gebeuren wanneer gebruik gemaakt wordt van concepten

uit de kwantummechanica om de covalente binding te beschrijven.

Zo verschaffen Lewis-structuurformules geen informatie over de ruimtelijke
structuur van moleculen, enkel over het aantal en de plaats van chemische

bindingen :

H

H Oy
‘ H G H \H

De Lewis-structuurformule van methaan suggereert een vlakke structuur,
terwijl experimenteel aangetoond is dat de vier covalente bindingen gericht
ziin naar de hoekpunten van een regelmatige tetraéder. Daarenboven
vertonen vele organische moleculen een reactiviteit die afwijkt van wat
verwacht wordt op basis van de structuurformule en dient het concept van
mesomerie (resonantie) ingeroepen te worden. Ook dit fenomeen volgt niet
op natuurlijke wijze uit de concepten van Lewis met betrekking tot de

chemische binding.

Terwijl Lewis voorstelde dat elektronen verantwoordelijk zijn voor het vormen

van chemische bindingen, en dat het streven naar een edelgasconfiquratie

de drijvende kracht is achter de vorming van chemische bindingen, vertrekt de
kwantumchemische beschrijving van de chemische binding vanuit de

elektronenconfiguratie van elke bindingspartner.
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1.3.2. De elektronenconfiguratie van de elementen

De elektronenconfiguratie levert een beschrijving van de energietoestand en
beweging (baan) van de elektronen rondom de kern van het atoom en dit voor
elk van de verschillende elementen. Deze elektronenconfiguratie is het
resultaat van de oplossing van de Schrédingervergelijking, rekening houdend
met het golf-deeltje-dualisme van de materie en de hieruit volgende
fundamentele onmogelijkheid om simultaan met grote precisie de plaats en de
snelheid van een deeltje te kunnen bepalen (zie tevens Algemene Chemie).

Kort samengevat, beschrijft de elektronenconfiguratie het geheel aan
energieniveaus waarover de elekironen van elk atoom verdeeld kunnen
worden. Met elk energieniveau is een zekere energieinhoud geassocieerd
(eigenwaarde) alsook een golffunctie, waarvan het kwadraat geinterpreteerd
kan worden als een weergave voor de ruimtelike verdeling van de
waarschijnlijkheid waarmee een elektron met deze energie aangetroffen kan
worden in het atoom. De energie en de precieze vorm van de golffuncties is
integraal vastgelegd door een reeks kwantumgetallen (n, [ m; m). De eerste
drie bepalen de energie inhoud (n), vorm (/) en oriéntatie (ontaardheid, m) van

elk orbitaal.

OO==68. e YOO e 5d
D225 e YOO O 4d

e e e e sl X X == 4p -~ \ )
=13 A

Energy

=gy — = O0=

e == OO0C=2p

Figuur 1.3 Schematische weergave van de elektronenconfiguratie van het H-atoom. Voor
meer-elektronsystemen kan dit schema in grote lijnen behouden blijven.
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De energie en de aard van de orbitalen die in het atoom beschikbaar zijn voor

de elektronen wordt schematisch weergegeven in Figuur 1.3.
In verkorte notatie wordt dit :
18 2s 2py 2py 2p;, 3s 3px 3py 3p; 4s 3d.......

De verdeling van de elektronen over de energieniveaus gebeurt vanaf het
laagste energieniveau, volgens het Aufbau-principe en rekening houdend met
het uitsluitingsprincipe van Pauli, dat spinparing (ms) oplegt aan elektronen die
ondergebracht worden binnen eenzelfde orbitaal.” Op deze wijze kan de
opbouw van het Periodiek Systeem in perioden en groepen verklaard worden.

Hiermee rekening houdend vinden we voor H, C, N, O, P en S (veel

voorkomende elementsoorten in organische verbindingen):

1

H (Z=1) 1s
C (Z = 6) 1s® 25° 2p,’ 2p,’

N (Z=7) 1s® 2¢° 2p,’ 2p, 2p,’

O (Z = 8) 1s® 2¢° 2p,° 2p,’ 2p,’

Si  (Z=14) 1s® 25% 2p,2 2p,? 2p,” 3s” 3p,’ 3p,’

P (Z =15) 1s® 2s® 2p,® 2p,? 2p,” 3s” 3p,’ 3p,’ 3p,’
S (Z =16) 1s? 252 2p,2 2p,? 2p,” 3s” 3p,° 3p,’ 3p,’

Voor de volledigheid is ook Si, uit de groep van C, opgenomen. De elektronen
gelegen in de orbitalen die geassocieerd kunnen worden met de valentieschil
worden hierbij cursief en vet gedrukt voor de duidelijkheid. Zo zien we dat N
en P, respectievelijk O en S inderdaad tot dezelfde groep behoren aangezien
ze telkens eenzelfde aantal valentie-elektronen hebben, en dus evenveel

covalente bindingen kunnen aangaan.

" Twee elektronen in eenzelfde systeem (bijvoorbeeld atoom) kunnen nooit dezelfde set van
kwantumgetallen bezitten. Wanneer ze in eenzelfde orbitaal zitten (eenzelfde n, [ en m;) moeten ze
daarom per definitie gepaard worden. Een derde elektron moet dus noodgedwongen in een ander
orbitaal ondergebracht worden.
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1.3.3. De covalente binding wordt gevormd door overlap van halfgevulde

atoomorbitalen

De beschrijving van een covalente binding begint zoals steeds vanuit de
elektronenconfiguratie van de bindende partners. De binding in H> kunnen we
hanteren als (meest eenvoudige) voorbeeld voor de vorming van een
covalente binding. Gebruikmakend van de orbitaalvoorsteling en de
elektronenconfiguratie van beide waterstofatomen, kunnen we ons een

correcter beeld vormen van deze covalente binding.

De covalente binding tussen twee atomen, waarbij elk atoom één elektron
gemeenschappelijk stelt in een elektronenpaar, ontstaat door overlap van
twee halfgevulde atoomorbitalen.

Figuur 1.4 : Aangaan van een covalente binding tussen twee H-atomen met vorming van een

molecule H,.

Wanneer twee waterstofatomen samenkomen in een diwaterstofmolecuul
(Hz), ontstaat een energetisch gunstige overlap tussen 1s-orbitalen. Dit leidt
tot het ontstaan van een nieuwe verdeling van de elekironen welke
gekenmerkt wordt door een hoge elektronendensiteit tussen de twee positief
geladen kernen in. We vinden hierin het voorstel van Lewis voor de covalente

binding terug!

Het energieverloop van deze ‘reactie’ wordt schematisch weergegeven in
Figuur 1.5. Bij een welbepaalde afstand, de bindingsafstand, ontstaat een
toestand van minimale energie.

We zien dat bij de vorming van de binding een zekere hoeveelheid energie
zal vrijkomen, de bindingsenergie, wat betekent dat de vorming van een
covalente binding een energetisch gunstig proces is! Voor H, bedraagt de
bindingsenergie 436 kJ/mol.
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Figuur 1.5.: Voorstelling van de energie in functie van de internucleaire afstand
tussen twee waterstofatomen. De afstand tussen twee waterstofatomen
onder voorwaarden van minimale energie is de bindingslengte.

bi

y
Q)

rdingsafstand

Internucleaire afstand

@ bindingsenergie

Tabel 1.3: Gemiddelde bindingsenergieén (kJ/mol)

Enkelvoudige bindingen

H c
436 413
346

N

391
305
163

o F Si S cl

463 569 318 347 431

358 485 301 272 339

222 272 192

146 188 452 218
157 565

177 380

230 255

243

Meervoudige bindingen

0-0
N-N
c-C
C-N
c-0
Cc-S

enkel

146
163
346
305
358
272

dubbel drievoudig
498
408 945
610 835
615 890
749
536

Br

366
285

201

310
218
219
192

2989
215

236
234
210

178
151

[WS

HITNWNnHYO 2N
H




De bindingsenergie is een maat voor de sterkte van de chemische binding,
omdat eenzelfde energiehoeveelheid vereist is om deze binding te verbreken.
Een overzicht van bindingsenergieén staat weergegeven in Tabel 1.3.

Deze tabel laat ook toe om af te leiden waarom koolstof lange ketens met
zichzelf kan vormen terwijl silicium dit niet kan. Het is om die reden ook dat
silicium aanleiding geeft tot silicaten in de oxidatieve atmosfeer van de aarde.

Hieronder heb je voldoende plaats om dit uit te werken:
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1.3.4. De molecuulorbitaal-beschrijving van de chemische binding in H»

Bij de hierboven beschreven vorming van een covalente binding in H> door de
overlap tussen het s-atoomorbitaal van elk H-atoom, ontstaat er een nieuw
orbitaal dat, in tegenstelling tot de oorspronkelijke atoomorbitalen, over twee
kernen verdeeld is. Dit orbitaal heeft dus niet langer betrekking tot één enkele

atoomkern.

Om deze situatie te onderscheiden van de atoomorbitalen (AO), spreken we
daarom van molecuulorbitalen (MO).

Hoe vertalen we deze picturale voorstelling nu op theoretisch viak? In het
geval van waterstof kunnen beide AO mathematisch gezien op twee manieren
gecombineerd worden door de som dan wel een verschil te maken van de de
golffuncties van de individuele waterstof-AO. Dit is de zogenaamde LCAO-
methode (zie Algemene Chemie). Uitgaande van de golffuncties voor de 1s-

AO voor Ha, (D152 resp. ®1sp) kunnen volgende MO geconstrueerd worden:
Wmo = C1P1sa + CoPisp
WYmo* = C1P1sa — CoPisp

Hierbij moeten ¢4 en ¢, voldoen aan de gebruikelijke normalisatievoorwaarden

(c2+c2%2 = 1 en cy=Co= 1/~/2). Beide mogelikheden worden voorgesteld in
Figuur 1.6.

Aangezien het kwadraat van de golffunctie een maat is voor de
waarschijnlijkheidsverdeling van de elektronen, zien we dat de additieve
combinatie Wmo leidt tot een verhoging van de elektronendensiteit tussen de
positief geladen kernen in. We spreken van een bindend MQO. Dit is
energetisch gunstiger, zodat het nieuwe MO een lagere energieinhoud heeft
dan deze van haar samenstellende AO samen. Het energieverschil komt

overeen met de bindingsenergie [Ep = E(1s+1s) — 2*E(0)]).
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De subtractieve combinatie Ymo* vermindert de densiteitsverdeling tussen de
positief geladen kernen. De toegenomen elektrostatische afstoting tussen de
atoomkernen leidt hier dan tot een energetisch ongunstige situatie (een
antibindend MQ). Beide MO zijn symmetrisch verdeeld ten opzichte van de

bindingsas. Ze worden aangegeven met ¢ en ¢*.

A energie

Figuur 1.6 : MO-diagram van de covalente binding in waterstofgas

Met toepassing van het Uitsluitingsprincipe van Pauli, komen beide 1s-

elektronen terecht in het bindende Yvo(o), zodat de energie van het systeem,
in gebonden toestand, afgenomen is ten opzichte van het systeem met twee
geisoleerde H-atomen. De bindingsorde, gegeven door onderstaande definitie

bedraagt dan 1.

Bindingsorde =
0,5 x [ (aantal e” in bindend MQO) — (aantal e in anti bindende MO) ]

Er onstaat een qunstige, bindende situatie.

Eenzelfde constructie voor Helium, met elektronenconfiguratie 1s?, laat zien
dat er in dit geval geen enkel energetisch voordeel ontstaat bij vorming van
een binding. Immers, vier elektronen dienen ondergebracht te worden in de
MO, zodat er ook rekening dient gehouden te worden met het antibindend

Yuo*. De energiedaling bij het invullen van twee elektronen in ¥yo(c) wordt
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nu precies gecompenseerd door de twee overige elekironen in ¥Yyo(c*) te
plaatsen. De bindingsorde wordt dan 0O: er is geen enkel voordeel om de
binding aan te gaan. Zo verklaart de kwantumtheorie waarom edelgassen
geen bindingen vormen: het levert geen voordeel op.

1.3.5. (ter info) covalente chemische binding : VBT versus MOT

Algemeen kan de beschrijving van de chemische bindingen aanwezig in elk molecuul
beschreven worden in functie van molecuulorbitalen die gevormd werden door
mathematische combinatie van de individuele AO. Hiertoe bestaan twee algemene
methodieken: de Valence Bond Theorie (VBT) en de Molecular Orbital Theorie (MOT). De
verschillen tussen beide theorieén werden in de Algemene Chemie reeds kort aangestipt (zie
Algemene Chemie, Hoofdstuk 9):

In de MO Theorie wordt het molecuul beschreven als een verzameling atoomkernen
waarover de elektronen verdeeld zijn. De MO zijn hierdoor niet gelokaliseerd tussen twee
atomen in, maar kunnen zich over het volledig molecuul uitstrekken. Elk individuele AO van
de verschillende bindingspartners draagt bij tot de set van MO. Hoewel impliciet correct, heeft
deze theorie het nadeel dat de bindingen, die steeds voorgesteld worden als gelokaliseerd
tussen twee atomen in de Lewis-structuurformules, niet langer eenduidig toegekend kunnen
worden.

In de VB theorie wordt de chemische binding gezien als het gevolg van de wederzijdse
overlap tussen halfgevulde AO orbitalen van de rechtstreeks betrokken
bindingspartners. Er wordt aldus enkel gebruik gemaakt van AO in de valentieschil.
Vertrekkende van de Lewis structuurformule wordt nagegaan welk paar van AO op de
bindende atomen aanleiding kunnen geven tot het gewenst bindend MO. In de VB-theorie zijin
alle MO hierdoor gelokaliseerd tussen twee atomen en is de relatie met de Lewisstructuren
meteen duidelijk.

Alhoewel de VB-theorie minder precies is, zal deze voor de beschrijving van de chemische
binding in organische moleculen, hoofdzakelijk toegepast worden. Enkel voor de bespreking
van aromaten en geconjugeerde dubbele bindingen, waar mesomerie optreedt, zijn
gedelokaliseerde MO absoluut noodzakelijk. Deze zullen evenwel op vereenvoudigde wijze
geintroduceerd worden.

Tot slot dient nog vermeld dat naast ionaire en covalente bindingen ook nog codrdinatieve
bindingen beschouwd kunnen worden. Deze ontstaan wanneer het gemeenschappelijk
elektronpaar integraal gedoneerd wordt door één van de bindingspartners. Dit is doorgaans
het geval in coérdinatieverbindingen met transitiemetalen. De binding ontstaat nu door
overlap van een volledig gevuld AO (waarin een niet-gebonden elektronpaar voorkomt) met
een leeg AO van de bindingspartner; ze kan bekeken worden als een Lewis-Zuur-
Basereactie. Dergelijke bindingen zijn minder relevant in de context van dit
opleidingsonderdeel en worden hier enkel voor de volledigheid vermeld.
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1.3.6. Soorten gelokaliseerde molecuulorbitalen

In functie van de wijze waarop de atoomorbitalen tot gelokaliseerde MO
gecombineerd worden, verkrijgen de MO een karakteristieke geometrie ten
opzichte van de bindingsas. Hun aard, alsook het overeenkomstig bindend

MO wordt hieronder samengevat.

o-molecuulorbitalen (c-MO): de o-binding

Wanneer de overlap van twee atoomorbitalen frontaal gebeurt, dus in een
richting die samenvalt met de bindingsas, ontstaat een molecuulorbitaal met
een symmetrische verdeling van de elektrondensiteit rondom de bindingsas.
(we gaan uit van AO orbitalen met dezelfde energie-inhoud). We geven hierbij

telkens enkel het bindend MO weer dat gevormd wordt.

oD O = e
OD OD— wanhas
P+ P c

De bovenste situatie komt overeen met deze van Hy, beschreven in vorige

paragraaf.

n-molecuulorbitalen (x-MO): de #-binding

Dit type molecuulorbitaal ontstaat wanneer twee p-orbitalen zijdelings
overlappen in plaats van frontaal. De richting van de overlappende orbitalen
staat nu haaks op de bindingsas. Er ontstaat elektrondensiteit boven en onder
de bindingsas, maar ter hoogte van de binding zelf is deze nul! We spreken
van een m-binding. Ook hier beperken we ons tot weergave van het bindend
MO:
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Het bindend n-molecuulorbitaal wordt gekenmerkt door een kleinere mate van
overlap (kleinere overlapintegraal) dan bij een c-binding (frontale overlap van
p-orbitalen). Hierdoor zal bij de vorming van een m-binding minder energie

vrijkomen dan bij een c-binding.

De n-binding is zwakker dan de o-binding.

Deze bindingen spelen een belangrijke rol in de chemie van de organische

verbindingen.®

¥ Een leuke website met animaties, waar je het ontstaan van MO uit AO kunt volgen is
http://winter.group.shef.ac.uk/orbitron/
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1.4. Molecuulorbitaalbeschrijving van de covalente binding met koolstof

1.4.1. Orbitaal-hybridisatie en de tetravalentie van koolstof

De meest eenvoudige organische verbinding, methaan, wordt gekenmerkt
door vier equivalente C—H-bindingen, elk gericht naar één van de hoeken van

een regelmatige tetraéder.

Vertrekkende van de elektronenconfiguratie van koolstof, stellen we evenwel
vast dat dit element slechts over twee halfgevulde p-orbitalen beschikt, en
hierdoor a priori slechts twee covalente bindingen kan vormen.

15°|2s° 2p' 2p," 2p,

Besluit : De elekironenconfiguratie van methaan laat niet toe het aantal

covalente bindingen en de structuur van methaan te verklaren.

Deze tegenstrijdigheid tussen de orbitaaltheorie van de chemische binding en
de experimentele werkelijkheid werd uit de weg geruimd door de introductie

van orbitaalhybridisatie door Linus Pauling. De oplossing van Pauling

bestaat uit twee stappen:

Eerst promoveren we één elektron uit het 2s-orbitaal naar het leeg 2p.-
orbitaal. Hierdoor ontstaat een nieuwe elekironenconfiguratie met vier

halfgevulde orbitalen en dus 4 mogelijkheden tot covalente binding.
1s° 2s' 2p,’ 2p," 2p,
Hierdoor wordt koolstof inderdaad tetravalent, maar kan de tetraédrische

vorm van methaan en de aanwezigheid van vier equivalente bindingen nog

steeds niet verklaard worden.
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Om dit pragmatisch op te lossen stelde Pauling voor dat het s- en de 3 p-
atoomorbitalen van koolstof voorafgaandelik tot 4 nieuwe, hybride sp®-
atoomorbitalen vermengen®. Dit gebeurt door lineaire combinatie van de AO

als volgt:

3

q)sp a=Pos + cDpr + cDZpy + q’sz
3

q)sp b=®Pos — (I)sz + q)2py + cDsz
3

chp c=®Pos + (I)sz - q)2py + cDsz

3
q)sp d=®Pos + cDpr

+
o
n
©
<
o
N
e
N

Hierbij worden, ter vereenvoudiging, de individuele coéfficiénten c; niet
beschouwd, en stellen we ons tevreden met het feit dat deze uiteraard aan de
gewoonlijke normalisatievoorwaarden voldoen. Wel zal de bijdrage van elk
van de vier AO tot het nieuwe sp*-hybride AO-orbitaal telkens evenwaardig
zijn, zodat de vier hybride-orbitalen equivalent zijn. Aangezien elk hybride-AO
samengesteld wordt bestaat uit 74 s-AO en 3 maal " van elk p-AO, wordt elk

hybride orbitaal genoteerd als sp>.

b b4t
vt — w4
A 4 i
P “"-Aj:“" S
Energie )
AL !
2s 5 2s :
Elektronentoestand Koolstofatoom met een sp>-gehybridiseerde
van koolstof in de gepromoveerd 2s elektron toestand van koolstof
grondtoestand
() (b) (©

(a) Elektronenconfiguratie van een koolstofatoom in zijn meest stabiele toestand. (b) Eén
elektron is gepromoveerd van het 2s-orbitaal naar een vrij 2p-orbitaal. (c) Het 2s-orbitaal en
de drie 2p-orbitalen worden vermengd tot een set van vier energetisch gelijke sp’-hybride
orbitalen waarbij ieder orbitaal één elektron bevat.

De 4 sp®orbitalen hebben dezelfde energie, bevatten elk 1 elektron, en
bezitten eigenschappen (energie en ruimtelike vorm) die tussenin de
oorspronkelijke s- en p-orbitalen liggen. Dit komt onder meer tot uiting in de
asymmetrisch verdeling van de elektrondensiteit ten opzichte van de kern.
Merk op dat het nodaal vlak niet samenvalt met de positie van de kern!

? Deze ‘truc’ is niet in tegenstrijd met de kwantumtheorie.
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S, Px» Py €n p, orbitalen sp>-gehybridiseerd sp° orbitaal
koolstofatoom (stip = kern)

De energetisch ongunstige repulsie tussen de elektronen in elk van de vier
sp>-orbitalen is minimaal als deze gericht zijn naar de hoeken van een
regelmatige tetraéder, zoals vroeger reeds aangebracht in de
ValentieSchaalElektronPaarRepulsie-theorie  (VSEPR, zie  Algemene
Chemie).

Na hybridisatie kunnen de 4 chemische bindingen
in methaan nu gevormd worden door

gelokaliseerde MO te construeren waarbij elk van

de halfgevulde sp®AOQ van koolstof gecombineerd
worden met het s-orbitaal van telkens één van de

waterstofatomen. Hierbij wordt zowel een bindend

6-MO als antibindend 6*-MO gevormd. Aangezien
telkens halfgevulde orbitalen gecombineerd worden, zal enkel het c-bindend
MO-orbitaal met elektronen gevuld worden, zodat het effect van het anti-
bindende ¢*-MO niet verder beschouwd moet worden (de bindingsorde is 1
voor elke binding). Er ontstaan
op deze manier 4 volledig
gelijkwaardige c-bindingen
gericht naar de hoeken van een
regelmatige tetraéder, waarbij

de individuele bindingen steeds
een hoek van 109° 28’ ten opzichte van elkaar maken. Aldus kan de structuur
van methaan verklaard worden.

Waarom kiest de natuur voor orbitaalhybridisatie in verbindingen met
koolstof?
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De grotere lobe van de sp®-orbitalen laat een veel grotere overlap toe met de
atoomorbitalen van de bindingspartner. Hierdoor is een grotere
elektrondensiteit aanwezig en wordt een sterkere binding gevormd (de
functiewaarde van de overlapintegraal is groter, zie Algemene Chemie 9.4).

De grotere bindingsenergie die vrijgesteld wordt bij het vormen van een o-
binding door overlap met een sp-orbitaal gecombineerd met de vorming van
vier in plaats van twee covalente bindingen, compenseert ruimschoots de
energie die nodig is voor de promotie van het s-elektron bij sp>-hybridisatie.

De concepten van orbitaalhybridisatie kunnen toegepast en verder uitgebreid
worden voor de beschrijving van alle soorten koolstofverbindingen. Hierbij
wordt de experimenteel waargenomen structuur (de geometrie!) als leidraad

gebruikt voor de constructie van de hybride-orbitalen.

1.4.2. De enkelvoudige koolstof-koolstof binding in ethaan

In ethaan ontstaan de 6 C—H o&-bindingen door overlap van telkens één 1s-
waterstoforbitaal met telkens één sp>-orbitaal van koolstof. Hiermee blijven 2
sp>-orbitalen, één per koolstof, ongebruikt. Door deze onderling tot overlap te
brengen kan de vorming van de enkelvoudige C—C-binding tot stand gebracht
worden, die eveneens van het o-type is. De bindingsenergie van deze ¢ C-C-
binding bedraagt 346 kd/mol, voor een bindingsafstand van 154 pm. Opnieuw
dienen we enkel het bindend o-MO te beschouwen, aangezien slechts 2

elektronen ondergebracht moeten worden.

Ethaan staat model voor de chemische binding in alle alkanen.
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Bindingsenergie C—C 346 kJ.mol"!
Bindingsafstand C—C 154 pm

1.4.3. Meervoudige koolstof-koolstof bindingen: etheen en ethyn.

Op basis van de brutoformule kunnen volgende Lewisstructuren opgesteld

worden voor etheen en ethyn:

C:C/ H—C——C—H
AN
H H

CgH4 CZHZ

Bij het opstellen van deze Lewis-structuurformules wordt een dubbele,
respectievelijk  drievoudige  binding  geintroduceerd tussen  beide
koolstofatomen om te kunnen voldoen aan de edelgasconfiguratie. De MO-
beschrijving van deze meervoudige bindingen kan met behulp van hybride-
AO en gelokaliseerde MO nu vrij eenvoudig afgeleid worden, uitgaande van

de kennis omtrent hun geometrie.
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a. Etheen

In etheen liggen alle atomen in hetzelfde vlak. Aangezien sp®-hybridisatie een
tetraédrische geometrie oplegt aan de bindingen met het centrale
koolstofatoom, kan dit de chemische structuur van etheen niet verklaren.

\C:C CoHy

In vergelijking met methaan, waar 4 atomen verbonden zijn met het centrale
koolstofatoom, zien we dat elk koolstofatoom in ethaan bindt met slechts drie
atomen: twee waterstofatomen en een koolstofatoom. Om deze bindingen te
kunnen vormen zijn dus 3, min of meer equivalente orbitalen nodig bij elk
koolstofatoom.

Dit kan bereikt worden door de vorming van sp?-hybride atoomorbitalen bij elk
koolstofatoom.

b4 TR, :
2p E ; wm— 2h s T 2p :
, & 4
Energie 2sp” et “"’ip“"“ B
25 "”i“i’w 2s m-w:%ku
k3 I
Grondelektronentoestand Koolstofatoom met een sp°-gehybridiseerde
van koolstof gepromoveerd 2s-elektron toestand van koolstof

(@ (b) (©
(a) Elektronenconfiguratie van een koolstofatoom in de meest stabiele toestand. (b)
Eén elektron is gepromoveerd van het 2s-orbitaal naar het vrij 2p-orbitaal. (c) Het
2s-orbitaal en twee van de drie 2p-orbitalen worden vermengd tot een set van drie
energetisch gelijkwaardige sp’-gehybridiseerde orbitalen. Eén van de 2p-orbitalen
blijft (energetisch) onveranderd.
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chpz,a =®os + (I)sz
2
chp b= (I)ZS - cDZpy
cIDspz,c = (I)ZS - (I)sz - cDZpy

Opnieuw worden, ter vereenvoudiging, de individuele coefficiénten cj
weggelaten. Aangezien drie equivalente hybride-AO geconstrueerd moeten
worden zal elk hybride-AO bestaan uit /s s-AO en 2 maal '3 van elk
deelnemend p-AO, zodat dit genoteerd wordt als sp® Volgens de VSEPR-
theorie zijn de drie equivalente sp?-orbitalen in eenzelfde viak gelegen en
gericht naar de hoeken van een gelijkzijdige driehoek (trigonaal planair). Elk
orbitaal ligt dus 120° uit elkaar om elektronenrepulsie tegen te gaan. Het
overblijvend halfgevuld p-orbitaal blijft ongewijzigd achter, loodrecht op het

vlak van de sp®-orbitalen.

X X
de sp” hybride-orbitalen (links) en de positie van het overblijvend p-orbitaal (rechts)

Er ontstaan dus weer vier halfgevulde atoomorbitalen: drie sp®-orbitalen en
één p-orbitaal. Het p-orbitaal staat loodrecht op het viak van de sp?-orbitalen.
Elk van de 4 C—H o-bindingen (twee voor elk koolstofatoom) wordt gevormd
door overlap van telkens één halfgevuld waterstof s-orbitaal met één van de
halfgevulde sp?-orbitalen op koolstof. De overblijvende sp?-orbitalen geven
vervolgens aanleiding tot een enkelvoudige C—C- binding die eveneens van
het o-type is. De elektronen nemen telkens plaats in bindende ¢-MO.

Een tweede C—-C-binding kan nu gevormd worden door zijdelingse overlap
van de overblijvende p-orbitalen, met vorming van een n-binding. Aangezien
elk p-orbitaal van koolstof slechts voor de helft gevuld is, zal enkel het
bindend n-MO gevuld worden met elektronen, terwijl het antibindend n*-MO

leeg blijft.
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Net zoals in methaan en ethaan kunnen we vaststellen dat enkel bindende
interacties ontstaan en er verder geen rekening dient gehouden te worden
met de antibindende MO.

Uit het bovenstaande volgt dat de 6-binding en de n-binding twee fysisch

onderscheidbare chemische bindingen zijn.

Start met 2 sp’-gehybridiseerde koolstofatomen en 4 waterstofatomen

Half opgevulde 2p-

/ orbitaal —

In het vlak
van het blad

sp*-hybride-orbitalen van koolstof overlappen en
vormen daarbij o-bindingen met 4
waterstofatomen enerzijds en met het andere
koolstofatoom anderziids

C(2sp*) - H(1s) o-
binding

C(2sp®) — C(2sp?) o-binding

De overblijvende p-orbitalen van
‘elk koolstofatoom overlappen en
vormen een n-binding

_— C(2p) — C(2p) n-binding

De C-C-dubbele binding in etheen (ethyleen) bestaat uit een o-component en een TI-
component. De o-component onstaat door overlap van spz-gehybridiseerde orbitalen langs
de internucleaire as. De m-component is het resultaat van zijdelingse overlap tussen de twee

p-orbitalen.
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Door de kleinere orbitaaloverlap in een m-binding zal deze binding steeds

zwakker zijn dan de o-binding en dus ook als eerste breken. Dit is van belang

voor de reactiviteit van de dubbele binding.

b. Ethyn
In alkynen wordt minstens 1 drievoudige Kkoolstof-koolstofbinding
aangetroffen. Dit leidt tot een lineaire structuur, zoals hieronder weergegeven.

o

B, 25P

C(2sp) —
H(ls) o-

Koolstofatomen worden
verbonden door een C(2sp) —

C(2sp) o-binding

C(2p.) — C(2p,) n-binding

C(2py) — C(2py) n-binding

De drievoudige koolstof-koolstofbinding in ethyn (acetyleen) bestaat uit een o-binding en
twee 1-bindingen. De o-component onstaat door overlap van sp-gehybridiseerde orbitalen
langs de internucleaire koolstof-koolstofas. Elke m-binding is het resultaat van zijdelingse
overlap tussen de twee p-orbitalen.

De drievoudige binding van ethyn (acetyleen), en de inplanting van de twee
C—H bindingen in het verlengde van deze binding, kan verklaard worden door
sp-hybridisatie, waarbij elk koolstofatoom beschikt over twee, onderling
loodrechte en halfgevulde p-orbitalen, naast twee equivalente sp-orbitalen.
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Beide sp-orbitalen staan volgens de VSEPR-theorie 180" uit elkaar om de
elektronrepulsie te minimaliseren. Dit verklaart de bindingshoek van 180° en

de lineaire structuur van ethyn.

1.4.4. Orbitaalhybridisatie en de allotrope vormen van koolstof

Nu we de verschillende bindingstypes en hun relatie tot orbitaalhybridisatie in
detail beschreven hebben, komen we terug op de allotrope vormen van
koolstof eerder geintroduceerd. Figuur 1.2. toont duidelijk aan dat het grote
verschil in structuur en eigenschappen tussen diamant en grafiet integraal
terug te brengen is tot een verschillende orbitaalhybridisatie van de
koolstofatomen.

In diamant is elke koolstof perfect tetraédrisch omringd met telkens 4 andere
koolstofatomen. Hier is er sprake van sp>-hybridisatie. De grote rigiditeit van
het gevormd netwerk, samen met de sterkte van de ¢ C—C-binding zorgt voor
de hardheid en stabiliteit van de structuur. Alle elektronen zijn gelokaliseerd in
de individuele bindingen, zodat er geen sprake kan zijn van geleidbaarheid
(hiervoor zijn vrije elektronen nodig).

Grafiet en grafeen bestaan anderzijds uit viakke lagen van aan elkaar
gebonden koolstofatomen. In elke laag is elk koolstofatoom planair (in
eenzelfde vlak) omringd door 3 andere koolstofatomen. Dit kan enkel door
sp-hybridisatie. Dit betekent ook dat elk koolstofatoom naast 3 ¢ C-C-
bindingen met naburige koolstofatomen ook nog over een halfgevuld =-
orbitaal beschikt. Deze versmelten tot n-MO-orbitalen die zich uitstrekken
boven en onder het grafietvlak en waarin de elektronen zich vrij kunnen
bewegen, met andere woorden: grafiet kan elektrische stroom wel geleiden
(zie aromatische KWS). De individuele grafeenlagen die in grafiet op elkaar
gestapeld liggen zijn evenwel niet door chemische bindingen aan elkaar
gebonden, enkel van der Waals dispersieve krachten treden op. Omdat dit
een zwakke interacties zijn, kunnen de individuele vlakken zich zeer
gemakkelijk verplaatsen (of verschuiven) ten opzichte van elkaar. Dit verklaart
de zachteid van grafiet en het gemak waarmee we een grafietlaag op papier
(potlood!) kan gelegd worden.
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1.4.5. Orbitaal hybridisatie is niet beperkt tot koolstof.

Orbitaalhybridisatie is zeker niet beperkt tot koolstof! Dit concept wordt
toegepast voor alle covalente bindingen tussen niet-metalen. Zo kunnen de
structuur van ammoniak (NHs) en water (H2O) enkel verklaard worden door
sp>-orbitaalhybridisatie van het stikstof-, respectievelijk het zuurstofatoom.

Stikstof: De elektronenconfiguratie van stikstof bevat 1 elekiron meer dan
deze van koolstof, zodat hier a priori drie halfgevulde p-orbitalen aanwezig
zijn en we op het eerste zicht geen hybridisatie moeten inroepen om alle

waargenomen N—H-bindingen te verklaren.
N: 1s* 25° 2p," 2p," 2p,

A priori zouden de drie N—H-bindingen gevormd kunnen worden door overlap
van elk halfgevuld stikstof p-orbitaal met het s-orbitaal van elk van de drie
waterstofatomen. Gezien de onderling loodrechte geometrie van de p-
orbitalen op stikstof, verwachten we dan dat de drie ¢ N-H-bindingen in
ammoniak onderling loodrecht gericht zouden zijn. Het overblijvend, niet
gebonden elektronpaar in de valentieschaal moet dan een ruimtelijke

verdeling consistent met een s-orbitaal aannemen.

In de prakitijk stelt men experimenteel vast dat de valentiehoeken dichtbij deze
van een regelmatige tetraéder liggen!

Zoals bij koolstof reeds besproken impliceert dit een sp>-hybridisatie van de s-
en p-orbitalen van het centrale stikstof atoom. De 3 o-bindingen komen dan
tot stand door overlap van het s-orbitaal van elke waterstofatoom met telkens
één van de sp®-hybride-orbitalen van stikstof.

Ook hier kunnen een betere elekirostatische verdeling van de elektronen
evenals een grotere overlapintegraal als drijvende kracht voor de hybridisatie
aangeduid worden.
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Het vrij elektronpaar op het stikstofatoom wordt geplaatst in het overblijvend
sp’-orbitaal. Aangezien dit sp>-orbitaal een grotere ruimtelijke uitgebreidheid
kent (want niet gebonden), drukt dit de overige bindingen wat weg, zodat de
valentiehoek tussen de o N-H-bindingen iets kleiner is dan deze voor een
perfecte tetraéder (VSEPR-theorie).

(a)

(b)

Tetraédrische structuur van (a) water en (b) ammoniak.

Voor water geldt een analoog verhaal, evenwel met twee elektronparen en

slechts twee c-bindingen.

De beschrijving van de chemische bindingen in water en ammoniak kunnen
tevens model staan voor organische verbindingen die ervan afgeleid kunnen
worden: de alkoholen, ethers en amines. Hierbij worden 1 (alkohol, primaire
amines) of meerdere (2: ethers en secundaire amines, 3: tertiaire amines) o-
bindingen met waterstof vervangen door c-bindingen met koolstof. Voor elk
element behalve waterstof dient hier sp®-hybridisatie ingeroepen te worden
om de tetraédrische omringing van elke C, N of O te verklaren.
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1.4.6. Meervoudige bindingen van koolstof met stikstof en zuurstof

Verschillende functionele groepen in organische verbindingen worden
gekenmerkt door de aanwezigheid van meervoudige bindingen in de
overeenkomstige Lewis-structuurformules. Deze covalente bindingen alsook
de planaire structuur van deze functionele groepen kunnen enkel verklaard
worden door uit te gaan van orbitaalhybridisatie, gevolgd door overlap van

hybride-orbitalen voor de vorming van de meervoudige bindingen.

HsC H HsC H3G
\C:N/ \C—O\ \C:O\
/7 /S /T

HsC H HsC

een imine een aldehyde een keton

Bij imines vindt er een sp®-hybridisatie van het koolstof- en het stikstofatoom
plaats, waardoor naast een c-binding ook een n-binding mogelijk wordt door
zijdelingse overlap van het p-orbitaal van koolstof met het p-orbitaal van
stikstof. Het ongepaard elektronenpaar is ondergebracht in een sp?-orbitaal.
De orbitaalopbouw van de chemische bindingen is te vergelijken met deze in
etheen. Dit geldt ook voor de carbonylfunctie in aldehyden en ketonen. Enkel
door de valentie AO van zuurstof voorafgaandelijk te hybridiseren tot 3 sp*-
orbitalen en 1 p-orbitaal kunnen we tot een correct beeld komen van de

chemische structuur van carbonylgroep in deze verbindingen.

Orbitaalhybridisatie is dus bepalend voor de wijze waarop de
verschillende atomen of atoomgroepen in een molecuul ruimtelijk
verdeeld zijn. Zij helpt mede de reactiviteit van organische verbindingen
te bepalen.
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1.5. Polariteit en de covalente binding

De chemische binding in waterstofgas (Hz) en de C—C-binding in ethaan zijn
zuiver covalente bindingen: het elektronpaar en dus de elektrondensiteit is

evenredig (gelijk) verdeeld tussen beide bindingspartners.

C @ C ethaan

Wanneer een binding gevormd wordt tussen twee atomen van verschillende
elementen, dan zal doorgaans een ongelijke verdeling van het elektronpaar
ontstaan.

Dit leidt tot een ongelijke verdeling van de elektrondichtheid tussen beide
bindingspartners: er ontstaat een negatief ladingsoverschot 6~ op het atoom
dat het elektronpaar naar zich toetrekt, terwijl een positief ladingsoverschot 6 *

ontstaat op het ander atoom betrokken in de covalente binding.
o+ o + -

0% Ionair karakter van 100%

Zuiver covalent polair covalent ionair

Beide atomen worden gepolariseerd : ze verkrijgen een gelijke, maar in teken
tegengestelde lading, waarbij de totale lading van het molecuul netto
onveranderd blijft.

De aanwezigheid van deze partiéle ladingen in polair covalente bindingen
geven de chemische binding een zeker ‘ionair karakter’.

Polair covalente bindingen situeren zich tussen de zuiver covalente binding
(waar geen polarisatie bestaat) en een zuiver ionaire binding (waar het
elektronenpaar volledig naar de partner overgeheveld is, met volwaardige
ladingen aanwezig op de atomen betrokken in de ionaire binding).
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De mate waarin polarisatie optreedt in een covalente binding (en dus de
grootte van de partiéle ladingen op beide atomen in de binding) hangt af van
het verschil in elektronegativiteit tussen de bindingspartners.

Een veel gebruikte elektronegativiteitsschaal is deze opgesteld door Linus
Pauling en is weergegeven in Tabel 1.4. Als algemene leidraad geldt dat de
elektronegativiteit toeneemt van links naar rechts en van onder naar boven in

het Periodiek systeem.

Per definitie wordt afgesproken dat:

Als het verschil in elektronegativiteit tussen twee elementen kleiner blijft dan
0.5, dan zal hun covalente binding niet of zwak gepolariseerd zijn.

Bijvoorbeeld:

de koolstof-waterstofbinding is slechts zwak gepolariseerd: 2.5 -2.1 = 0.4

Neemt het verschil in elektronegativiteit toe (> 0.5), dan verkrijgt de covalente
binding een steeds groter polair karakter (Tabel 2.2).

Tabel 1.4. Elektronegativiteit van een aantal elementen volgens de
elektronegativiteitsschaal van Pauling

Groep
Periode I Il [l v V VI VI
H
1 2.1
5 Li Be B C N O F
1.0 1.5 2.0 2.5 3.0 3.5 4.0
3 Na Mg Al Si P S Cl
0.9 1.2 1.5 1.8 2.1 2.5 3.0
4 K Ca Br
0.8 1.0 2.8
5 I

2.5
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Tabel 1.5. : Polariteit van de covalente bindingen in enkele belangrijke
functionele groepen

- Structuur van de N Structuur van de
Type verbinding ¢ siionele groep’ Type verbinding ¢ siionele groep
5 & 5t &
Alcohol —\/C—OH Carbonyl >C=O
N o
Alkeen £°C Aldehyde R
{
\5 & o
Alkylhalide —C—X Keton 8
/ {
C
_ \8" & 52:0°
Amine —C—NH, Carbonzuur _6/5_
/ OH
\ 5" 8257 2,0°
Ether —C-0-C— Ester g
/ \ )
0-C

*vrije elektronparen worden niet weergegeven om de structuurformules overzichtelijk te
houden.

Een polair covalente binding zorgt voor het ontstaan van twee tegengesteld
geladen polen of dipool dat gekenmerkt wordt door het dipoolmoment p.

De grootte van het dipoolmoment wordt bepaald door het produkt van de
grootte van de polarisatielading (q) met de afstand r tussen de twee ladingen,
en wordt uitgedrukt in Debye (D).

p=q Xr uitgedruktin Debye (D);q = |6%|

De richting wordt aangegeven door een pijl die per definitie steeds gericht is
van de positieve naar de negatieve partiéle lading. De pijl wijst dus in de
richting van de verschuiving van de elektronen.
6*4_»6‘
X Y
Het totale dipoolmoment van een molecuul kan afgeleid worden door de

vectoriéle som te maken van de individuele bindingsdipoolmomenten.
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