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1. Einleitung

Schon seit Tausenden von Jahren machen sich die Menschen Gedanken, woraus die
sie umgebende Welt eigentlich aufgebaut ist. Die ersten waren der griechische
Philosoph Leukipp und sein Schiiler Demokrit, die vor etwa 2400 Jahren gelebt haben
und den Begriff des Atoms als unteilbaren (a (un)-tomos (teilbar)) Grundbau-stein
aller Materie einfiihrten, obwohl diese Theorie damals noch auf breite Ablehnung
stie". In der Tat fielen derartige Theorien im antiken Griechenland unter den
Straftatbestand der Asebie (Gottlosigkeit), welche in der Regel mit dem Tode bestraft
wurde.

Das erste wirkliche Atommodell stammte von John Dalton im Jahre 1803. Auch er
ging von einem Atom als unteilbarem, massivem Korper aus®. Im Laufe der Zeit ent-
wickelte sich die Vorstellung von einem Atom immer weiter. Nach der Entdeckung der
Radioaktivitdat und den Beobachtungen beim Rutherfordschen Streuversuch erwies
sich die Vorstellung des massiven und unteilbaren Atoms als nicht mehr langer halt-
bar. So kamen Atommodelle auf, welche annahmen, dass ein Atom aus einem
massiven positiv geladenen Kern und einer Atombhiille bestehe, in der sich die
Elektronen frei bewegen konnten. Aber auch damit lieBen sich viele Phinomene wie
zum Beispiel das Auftreten bestimmter Spektrallinien bei den meisten Elementen
nicht erklaren. Hierzu erweiterte der danische Physiker Niels Bohr 1913 das Atom-
modell um kreisformige ,,Schalen®, auf denen sich die Elektronen in einem ganz be-
stimmten Energiezustand befinden. Warum das so war, konnte er physikalisch nicht
begriinden, er postulierte einfach, ,,dass das so ist“®. Mit seinem Atommodell konnte er
die Spektrallinien des Wasserstoffs erklaren. Durch eine Erweiterung des Bohrschen
Atommodells um elliptische Bahnen konnten Bohr und der deutsche Physiker Arnold
Sommerfeld die Spektrallinien anderer Atome sowie viele weitere chemische Eigen-
schaften von Atomen erklaren. Zur Erklarung einiger weiterer Phinomene wie zum
Beispiel der Elektronenpaarbindung wurde in den folgenden Jahren das sich auf Er-
kenntnisse mehrerer weiterer Physiker stiitzende Orbitalmodell entwickelt*. Mit eben
letzterem Modell mdchte ich mich in dieser Arbeit beschiftigen, zumal sich viele rele-
vante Phinomene nur mit diesem Modell erklaren lassen. AuBerdem werde ich an
zwei konkreten Beispielen aus der Farbstoff- und Komplexchemie den praktischen

Nutzen dieses Modells erlautern.

ju—y

Vgl. http://de.wikipedia.org/w/index.php?title=Demokrit&oldid=13367398
Vgl. http://de.wikipedia.org/w/index.php?title=Atom&oldid=13380991#Geschichte
Vgl. Chemie heute, S. 31

HowWN

Aus didaktischen Zwecken wurde spater das Kugelwolkenmodell als Vereinfachung aus dem

Orbitalmodell heraus entwickelt.



2. Farbigkeit

Als sichtbares Licht wird in der Physik elektromagnetische Strahlung eines bestimm-
ten Frequenzbereiches von etwa 4 - 107m — 8 - 107m bezeichnet. Strahlen einer be-
stimmten Wellenldnge erzeugen im Auge den Eindruck einer ganz bestimmten Farbe.
Diese reichen von Rot bei langen Wellenldngen bis zu Violett bei kiirzeren Wellen-

langen. Sichtbares Licht aller Wellenldngen addiert sich zu weiem Licht.

In der Chemie wird Farbigkeit dadurch beschrieben, dass ein Stoff bestimmte Wellen-
langen aus dem auftreffenden Licht herausfiltert oder absorbiert. Dem durchge-
lassenen oder reflektierten Licht fehlt dann diese Wellenléinge. Die verbleibenden
Lichtstrahlen addieren sich zu einem neuen Farbeindruck. Dieser Farbeindruck ent-
spricht der Komplementarfarbe der absorbierten Farbe. Wird also rotes Licht ab-
sorbiert, erscheint ein Stoff griin und umgekehrt. Absorption von gelbem Licht er-
weckt einen blauen Farbeindruck. Aus Platzgriinden mochte ich mich in dieser Fach-
arbeit auf die Farbigkeit organischer Verbindungen und anorganischer Komplex-

verbindungen beschrianken.

2.1. Organische Farbstoffe

Ein Beispiel fiir einen organischen Farbstoff ist Lycopin (Struktur siehe Anhang 7.1,
Seite 16), der Farbstoff des Tomatensaftes. Dieser absorbiert Licht mit Wellenldngen
um 5 - 10”m und erscheint daher fiir das menschliche Auge rot.

Gibt man diesem organischen Farbstoff Brom hinzu, so kommt es zu einem Farb-
umschlag von Rot nach Gelb, das Lycopin absorbiert also kein griines Licht mehr,
sondern energiereicheres violettes Licht®.

Wiéhrend dieses Versuches kommt es zu einer Addition des Broms an das Lycopin-
Molekiil. Diese Reaktion ldsst sich mit dem bisherigen Atommodell erklaren. Zur
Erklarung, wieso diese Bromierung zu einer Verianderung des Absorptionsspektrums
fiihrt, ist jedoch das Orbitalmodell vonnéten.

Ein anderes Beispiel ist der haufig als pH-Indikator verwendete Stoff Phenolphthalein
(Struktur siehe Anhang 7.2, Seite 16). Hierbei handelt es sich um eine schwache Siure,
die bei einer Hydroniumionenkonzentration von etwa 10® mol - 1" zu dissoziieren
beginnt®. Im dissoziierten Zustand hat Phenolphthalein eine rétliche Farbe. Auch diese
Veranderung des Absorptionsspektrums lasst sich nur mit dem Orbitalmodell

erklaren.

5 Vgl. Chemie heute, S. 340
6 Vgl http://de.wikipedia.org/w/index.php?title=Phenolphthalein&oldid=13385603



2.2. Anorganische Komplexe

Ein gutes Beispiel fiir die Farbigkeit anorganischer Komplexe ist das Kupfersulfat
(CuS0,). Dieses erscheint normalerweise weif3, absorbiert also kein sichtbares Licht.
Kommt es allerdings mit Wasser in Kontakt, erscheint es blau, absorbiert also plétzlich
gelbes Licht. Hierbei handelt es sich um einen reversiblen Vorgang; wird dem Kupfer-
sulfat geniigend Energie in Form von Warme zugefiihrt, geht es unter Abgabe von
Wasser wieder in die weifle Form iiber’.

Kommen CuSO,-Ionen mit Wasser in Kontakt, ereignet sich eine chemische Reaktion,
dabei entsteht Kupfer(Il)sulfat-Pentahydrat, bzw. in wisseriger Losung ein positiv
geladener Kupfer(II)-Hexahydrat-Komplex und ein negativ geladenes Sulfation:

Cufy+SO4 g+ 5 H,0,—~ [ Cu(H,0),]50,-H,0,,

q

Citf g+ SO; o+ 6 H, 0= Cu(H, O)g o+ SO5 0y
Das Kupferion bildet hierbei einen sogenannten Komplex mit vier H,O-Molekiilen,
bzw. sechs H,O-Molekiilen in wisseriger Losung.
Beim Erhitzen beginnt das Kupfer, seine Liganden wieder abzugeben. Bei einer
Temperatur von etwa 200 °C kommt es schliefSlich zur vollstandigen Abspaltung aller
Liganden:

|Cu(H,0),]S0, H,0, = CuSO ,+5 HZO(g)T

Da Sulfationen in wisseriger Losung grundsétzlich farblos sind — zu beobachten an
anderen sulfathaltigen Losungen wie beispielsweise der farblosen Schwefelsdure, lasst
sich die Schlussfolgerung ziehen, dass die Kupferkomplexe fiir die blauliche Farbung
verantwortlich sind.
Beim Versuch, diese Farbung zu erklaren, st68t man an die Grenzen des herkémm-
lichen Atommodells. Kupferionen sind normalerweise farblos, ebenso wie Wasser-
molekiile. Warum erscheinen sie in Kombination also blau? Mit dem Orbitalmodell

kann man diese Frage klaren.

3. Physikalische Vorraussetzungen

Um das Orbitalmodell zu verstehen, muss man sich zunéchst einiger physikalischer
Vorraussetzungen vergegenwirtigen. Um in dieser Facharbeit jedoch nicht zu tief in
das Gebiet der Quantenphysik einzutauchen, werde ich mich hier auf einfache

Plausibilitatsbetrachtungen beschrianken.

7 Vgl http://dc2.uni-bielefeld.de/dc2/komplexe/einstieg.html und
http://de.wikipedia.org/w/index.php?title=Kupfersulfat&oldid=12929574



3.1.  Welle-Teilchen-Dualismus

Wichtigste Voraussetzung fiir das Orbitalmodell ist die Betrachtung eines Elektrons
als Welle. Der Erste, der diese Idee hatte, war der franzosische Physiker Louis-Victor
de Broglie im Jahre 1923, der in seiner Doktorarbeit die Vermutung duferte, dass der
sogenannte Welle-Teilchen-Dualismus auf alle Teilchen, und nicht nur — wie bis dato
angenommen — auf Photonen, angewandt werden konne®. Die Wellenlinge eines
Teilchens wire dabei abhéingig von seiner kinetischen Energie oder dem Impuls p
(=m-v):

L h _ h

p m-v

Dieses Verhiltnis wird auch als De-Broglie-Beziehung bezeichnet. De-Broglie konnte
seine Hypothese damals noch nicht beweisen®. Dies gelang erst vier Jahre spéter den
Physikern Clinton Davisson und Lester Germer, die in einer Elektronenbeugungs-
rohre die Beugung von Elektronenstrahlen und die Bildung eines Interferenzmusters

beobachten konnten™.
3.2. Das Elektron im Atom

Das Atommodell von Niels Bohr besagte, die Elektronen innerhalb eines Atoms
befianden sich auf bestimmten Energieniveaus. Nach dem damaligen Stand der
Kenntnis lieB sich dies nicht mit den Gesetzen der klassischen Physik vereinbaren,
nach denen das Elektron aufgrund der wechselseitigen Anziehung in den Kern hitte
stlirzen miissen".

Mit der Betrachtung des Elektrons als Welle lasst sich dieses Phanomen erklaren. Weil
das Elektron durch die elektrostatischen Wechselwirkungen mit dem Atomkern in
seiner Bewegung eingeschrankt ist, kann man ein Elektron auch als stehende Welle
bezeichnen. Eine stehende Welle kann nur ganz bestimmte Wellenldngen annehmen,
da sie sich ansonsten durch Interferenz selbst ausloschen wiirde*.

Aus der Tatsache, dass ein Elektron nur ganz bestimmte Wellenldngen annehmen
kann, lasst sich also schlieBen, dass es auch nur iiber bestimmte kinetische Energien

verfiigen kann. Dies ergibt sich aus der De-Broglie-Beziehung (s.0.), mit der durch

8 Fiir diese Entdeckung erhielt De Broglie 1929 den Nobelpreis fiir Physik
(http://nobelprize.org/physics/laureates/1929/index.html)

9 Vgl. http://de.wikipedia.org/w/index.php?title=Louis-Victor_de_Broglie&odid=12552057 ¥
#Eine_k.C3.BChne_ Doktorarbeit_.E2.80.93_Elektronen_mit_Wellen eigenschaften

10 Die Herren Davisson und Germer erhielten hierfiir 1937 den Nobelpreis
(http://nobelprize.org/physics/laureates/1937/index.html)

11 Vgl. Chemie heute, S. 29

12 Vgl. Chemie heute, S. 34
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eine Aquivalenzumformung nach p auf den Impuls bei einer bestimmten Wellenlinge

geschlossen werden kann, und der klassischen Definition der kinetischen Energie':

2
_mvy 14
Ekin_
2

Somit ergeben sich also mogliche Energiezustiande von:

2

m-v
E. =
kin 2
(m-v)’
E_ =
kin 2m
h2
E in = -~ 2
¢ 2-m-A°

3.3. Quantenmechanische Betrachtungen des Elektrons und die

Heisenbergsche Unschirferelation

Die Tatsache, dass ein Elektron nun eine Welle ist, legt die Moglichkeit nahe, diese
Welle durch eine mathematische Gleichung zu beschreiben. Dies gelang im Jahre 1926
dem 6sterreichischen Quantenphysiker Erwin Schrodinger. Die sogenannte
Schrodingergleichung' beschreibt den quantenmechanischen Zustand eines einzelnen
Teilchens in Relation zur Zeit. Die Schrédingergleichung lasst sich zu einer oder
mehreren sogenannten Wellenfunktionen, die hier mit dem griechischen Buchstaben
p bezeichnet werden, auflosen. Eine Wellenfunktion ist abhdngig von einer Raum-
koordinate r und der Zeit t."°

Bereits ein Jahr spiter kam der deutsche Physiker Werner Heisenberg zu dem Schluss,
dass es nicht moglich sei, Ort und Impuls eines Elektrons gleichzeitig zu bestimmen,
da man durch die Messung der einen Eigenschaft grundsatzlich Einfluss auf die
andere nehmen wiirde. Die Vorstellung der Elektronen, die sich auf festen Bahnen
bewegten, war dadurch also nicht mehr haltbar. Stattdessen konnte man nur noch von
einer gewissen Wahrscheinlichkeit sprechen, mit der sich ein Elektron an einem

bestimmten Ort aufhalten wiirde".

13 Vgl. http://de.wikipedia.org/w/index.php?title=Kinetische_ Energie&oldid=13812616

14 Da es sich hier lediglich um eine Plausibilitdtsbetrachtung handelt, werde ich hier von der
Kklassischen Definition der kinetischen Energie und nicht von der sich aus der speziellen
Relativitatstherorie ergebenden relativistischen Definition ausgehen.

15 Die Schrodingergleichung ist sehr komplex und erfordert zum Verstandnis umfangreiche
Kenntnisse im Bereich der Quantenphysik. Aus Platzgriinden werde ich davon absehen,
niher auf die Schrodingergleichung oder ihrer Herleitung einzugehen.

16 Vgl. http://de.wikipedia.org/w/index.php?title=Schr%C3%B6dingergleichung&oldid=13610558

17 Vgl. Chemie heute, S. 33



An dieser Stelle findet die Wellenfunktion yp Verwendung. Durch das Quadrat der
Wellenfunktion ?(r, t) lasst sich die Wahrscheinlichkeit beschreiben, ein Elektron
zum Zeitpunkt t am Ort r aufzufinden®. Dadurch ergeben sich bestimmte Aufenthalts-

bereiche fiir Elektronen bestimmter Energiezustinde, die sogenannten Orbitale.

4. Das Orbitalmodell

4.1. Quantenzahlen

Als dreidimensionale Wellen lassen sich Elektronen durch drei Parameter be-
schreiben. Diese konnen nur ganz bestimmte Werte annehmen, da auch (wie in
Kapitel 3 erldutert) die Welle nur ganz bestimmte Schwingungszustinde annehmen
kann. Daher kommt die Bezeichnung Quantenzahlen fiir diese Parameter. Diese
Quantenzahlen wurden bereits im Bohr-Sommerfeldschen Atommodell verwendet.
Die erste Quantenzahl, die Hauptquantenzahl n, entspricht dem Hauptenergieniveau
oder — nach dem Bohrschen Atommodell — der Schale. Die méglichen Werte fiir n
kommen aus der Menge der natiirlichen Zahlen. Im Schalenmodell wird die Haupt-
quantenzahl auch haufig mit einem GroBbuchstaben des lateinischen Alphabets,
beginnend bei K, assoziiert.

Die Drehimpulsquantenzahl oder Nebenquantenzahl ¢ beschreibt nach Sommerfeld
die Elliptik der Elektronenbahn. Fiir £ sind Werte aus der Menge der natiirlichen
Zahlen von 0 bis n-1 zugelassen. Im Orbitalmodell werden die Nebenquantenzahlen
mit den lateinischen Kleinbuchstaben s (fiir £=0), p (fiir £=1), d (fiir £=2) und f (fiir
¢=3) assoziiert. Nach f erfolgt die Benennung in alphabetischer Reihenfolge. Dies ist
aber von recht geringem Interesse, da derartige Zustdnde bislang nur theoretisch
existieren, es gibt kein bekanntes Element mit besetzten g- oder gar h-Niveaus.

Die Magnetquantenzahl m beschreibt schlieBlich das Verhalten eines Elektrons in
einem Magnetfeld. Fiir m sind Werte aus der Menge der ganzen Zahlen von - ¢ bis + ¢
zugelassen. Elektronen mit gleicher Magnetquantenzahl unterscheiden sich
energetisch betrachtet nicht.

Mit diesen drei Quantenzahlen lassen sich alle méglichen Energieniveaus eines
Elektrons beschreiben. Ein Orbital wird durch eine bestimmte Kombination der drei
Quantenzahlen beschrieben.

Bereits im Jahre 1924 hatte der 6sterreichische Physiker Wolfgang Pauli experimentell
festgestellt, dass sich alle Elektronen eines Atoms in mindestens einer Quantenzahl

unterscheiden miissen. Da dieses sogenannte Paulische Ausschliefungsprinzip mit

18 Vgl. http://de.wikipedia.org/w/index.php?title=Wellenfunktion&oldid=13415507#Normierungsbedingung
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lediglich drei Quantenzahlen nicht erfiillt werden konnte, fiihrte Pauli einen vierten
Faktor ein, welcher spéter als Elektronenspin — also die Eigenrotation des Teilchens —
bezeichnet werden wird.

Die vierte Quantenzahl, die zur eindeutigen Beschreibung eines Elektrons nétig ist, ist
also die Spinquantenzahl s. Diese kann die Werte -¥2 und +¥2 annehmen. Haufig
werden auch die Zeichen 1 und | verwendet.

Schlussfolgern ldsst sich also, dass ein Orbital immer héchstens zwei Elektronen
aufnehmen kann, eines mit einem positiven Spin und eines mit einem negativen
Spin®.

Eine etwas trivialere und méglicherweise auch anschaulichere Interpretation des
Einflusses der Quantenzahlen auf das Orbital lieBe sich dadurch beschreiben, dass die
Hauptquantenzahl n die GroBe, die Nebenquantenzahl ¢ die Form und die Magnet-

quantenzahl m die Ausrichtung des Orbitals im Raum beschreibt.
4.2. Formen

Betrachtet man die Quadrate der Losungen der Schrodingergleichung, so fallt auf,
dass die einzelnen Quantenzahlen die Form der entstehenden Orbitale in einer be-
stimmten Weise beeinflussen. So sind s-Orbitale zum Beispiel grundsatzlich kugel-
symmetrisch zum Atomkern. p-Orbitale sind hantelférmig und orientieren sich an
einer Knotenflache durch den Atomkern®°. Veranschaulichungen der Orbitale der

ersten Schalen finden sich im Anhang 7.4 (S. 17).
4.3. Besetzung von Orbitalen

Die Anzahl der potentiell vorhandenen Orbitale steigt in Abhéngigkeit des Haupt-
energieniveaus n. Dies lasst sich aus den moglichen Werten der iibrigen Quanten-
zahlen ableiten. Ist n=1, so miissen sowohl ¢ als auch m den Wert o haben. Fiir n=1
gibt es also nur ein einziges Orbital. Eine Fortfiihrung dieser Betrachtungen in
tabellarischer Form findet sich im Anhang 7.3 (S. 16). In Kapitel 4.1 (S. 8) wurde
bereits erwihnt, dass Elektronen, die sich lediglich in der Magnetenquantenzahl
unterscheiden, sich zwar in unterschiedlichen Orbitalen befinden, energetisch
betrachtet dennoch gleich sind. Die entsprechenden Orbitale sind dementsprechend
ebenfalls energiegleich oder in der Fachsprache ,entartet.

Die Bezeichnung eines Orbitals ergibt sich aus der Hauptquantenzahl gefolgt vom mit
der Drehimpulsquantenzahl assoziierten Buchstaben.

Grundsitzlich lasst sich sagen, dass Elektronen im Atom den niedrigstmoglichen

19 Vgl. (gesamtes Kapitel 4.1) Elemente Chemie, S. 60f. und
http://de.wikipedia.org/w/index.php?title=Orbital&oldid=13530234#Klassifikation
20 Vgl. Chemie heute, S. 35 und Elemente Chemie, S. 61
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Energiezustand annehmen. Das Orbital, welches zuerst mit Elektronen besetzt wird,
ist also das mit den Quantenzahlen n=1; £=0; m=0, also das 1s-Orbital. Hierauf folgen
das 2s-Orbital (n = 2; £ = 0; m = 0) und die drei energiegleichen 2p-Orbitale (n = 2; £ =
1; -1 < m = 1). Bei hoheren Nebenquantenzahlen kann es vorkommen, dass ein Orbital
mit einer niedrigeren Hauptquantenzahl, dafiir aber mit einer hheren Neben-
quantenzahl, energetisch hoher liegt als ein Orbital mit hoherer Hauptquantenzahl
und kleinerer Nebenquantenzahl®. Dies ist zum Beispiel bei den 3p- und dem 4s-
Orbital auffillig. Das hat zur Folge, dass das 4s-Orbital vor den 3p-Orbitalen mit
Elektronen besetzt wird. Mit dieser Tatsache ldsst sich auch erklaren, warum bei
vielen Elementen einige Schalen zunichst nicht voll besetzt werden (zu beobachten ab
der 4. Periode).

1925 stellte der deutsche Physiker Friedrich Hund anhand seiner Experimente weitere
Regeln beziiglich der Drehimpulskonfigurationen von Elektronen im Atom auf. Die
zweite seiner Regeln besagt, dass sich die Elektronen im Atom so verteilen, dass ein
maximaler Gesamtspin erreicht wird*. Praktisch bedeutet dies, dass zunichst alle
Orbitale eines Energieniveaus mit nur einem Elektron mit positivem Spin (+1/2)
besetzt werden (in den 2p-Orbitalen hat man — sind alle Orbitale mit einem Elektron
besetzt — einen Gesamtspin von 1V2 ). Erst nachdem in allen Orbitalen ein Elektron
vorliegt, werden diese mit einem zweiten Elektron — dieses dann mit einem negativen

Spin — besetzt.
4.4. Molekiilorbitale

Mit dem Orbitalmodell l4sst sich auch das Zustandekommen von kovalenten Atom-
bindungen erklaren. Prinzipiell 1asst sich durch die Schrodingergleichung sagen, dass
ein Elektron in einem groBeren Aufenthaltsbereich einen energetisch niedrigeren
Schwingungszustand annimmt*. Da in der Regel immer der niedrigstmégliche
Energiezustand angestrebt wird, ist es fiir das Elektron giinstiger, sich iiber den
Bereich von zwei Atomen zu erstrecken. Diese sogenannten Molekiilorbitale haben
also eine geringere Energie als die entsprechenden Orbitale der einzelnen Atome. Da
immer der niedrigstmogliche Energiezustand angestrebt wird, wird hierdurch die
Bildung einer kovalenten Atombindung ermdglicht. Aufgrund dieser Eigenschaft
werden diese Molekiilorbitale auch als bindende Molekiilorbitale bezeichnet.
Mathematisch betrachtet handelt es sich bei der Bildung von Molekiilorbitalen um

eine Linearkombination der Wellenfunktionen y beider beteiligter Atomorbitale®.

21 Vgl. Elemente Chemie, S. 62

22 Vgl. http://de.wikipedia.org/w/index.php?title=Hundsche_Reglné&oldid=13738602#Zweite_Hundsche_Regel
23 Vgl. Elemente Chemie, S. 63

24 Vgl. Allgemeine Chemie, S. 44
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Hierbei entsteht neben einem bindenden Molekiilorbital mit niedrigerer Energie
jedoch auch immer ein zweites Molekiilorbital mit hoherer Energie, welches aufgrund
dieser hoheren Energie als antibindendes Molekiilorbital bezeichnet wird.

Bei der Besetzung von Molekiilorbitalen kommen die auch bei der Besetzung von
Atomorbitalen geltenden Regeln zum Tragen: Ein Orbital nimmt maximal zwei
Elektronen mit jeweils entgegengesetztem Spin auf, der Gesamtspin in den
Molekiilorbitalen eines Energieniveaus ist immer maximal, das heiBt, Orbitale werden
immer zunichst einfach mit positivem Spin besetzt, und erst danach mit einem
zweiten Elektron, und es werden immer zuerst die Orbitale mit der niedrigsten
Energie besetzt.

Die Antwort auf die Frage, ob und wie viele bindende und antibindene Molekiilorbitale
bei einer Bindung besetzt wiirden, kann man schlieBen, ob es wirklich zu einer
Ausbildung dieser Bindung kommt. Das Wasserstoffatom hat zum Beispiel die
Elektronenkonfiguration 1s'. Bei der Bildung einer Atombindung entsteht ein
bindendes und ein antibindendes Molekiilorbital. Das niederenergetische bindende
Orbital wird zunichst mit den zwei Elektronen aus den beiden Bindungspartnern
besetzt. Das antibindende Orbital bleibt unbesetzt, ganz einfach aus dem Grund, dass
keine Elektronen mehr iibrig sind, um es besetzen zu konnen. Dieses Prinzip wird in

der nachfolgenden Abbildung verdeutlicht:

T

Weil die Gesamtenergie durch Bildung von Molekiilorbitalen geringer ist als im
Ausgangszustand, kommt es hier zur Ausbildung einer Atombindung®.

AuBerdem lasst sich mit dieser Vorstellung erkliren, wieso manche Molekiile keine
Bindung miteinander eingehen. Ein Beispiel wire das Helium. Dieses hat die
Elektronenkonfiguration 1s®. Bei der Besetzung der Molekiilorbital reicht das
bindende Orbital nicht aus, um alle Elektronen aufzunehmen. Demnach miisste zur
Ausbildung einer Atombindung auch das antibindende Orbital besetzt werden. Da
dieses allerdings eine hohere Energie hat und so kein niedrigerer
Gesamtenergiezustand erreicht werden kann, kommt es zu keiner Bindung zwischen

den beiden Heliumatomen:

25 Vgl. Elemente Chemie, S. 63
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Kommt es zur Ausbildung einer Bindung zwischen zwei Atomen, kann noch zwischen
zwei Arten der Bindung unterschieden werden. Als Unterscheidungskriterium dient
dabei die Symmetrie der Molekiilorbitale: Molekiilorbitale, die rotationssymmetrisch
zu einer Achse durch beide Kerne sind, werden o-Bindung genannt. Orbitale, die sich
an einer Knotenebene durch beide Kerne ausrichten, werden n-Bindungen genannt

(siehe Anhang 7.5 zur Illustration).

4.5. Hybridorbitale

Das Kohlenstoffatom liegt in seinem natiirlichen Zustand in der
Elektronenkonfiguration [He]2s*2p® vor, hat also zwei freie p-Elektronen. Demnach
miisste es zwei kovalente Bindungen eingehen kénnen. Bei vielen Kohlenstoff-
verbindungen findet man jedoch andere Bindungsverhiltnisse. In der Regel ist ein
Kohlenstoffatom in der Lage, vier gleichartige Bindungen einzugehen, wie zum
Beispiel beim Methan CH,. Das Methanmolekiil ist vollkommen tetraedrisch, was die
Schlussfolgerung nahelegt, dass alle vier Bindungen gleich sind. Diese Beobachtung
wird durch das Entstehen sogenannter Hybridorbitale erklart. In einem angeregten
Kohlenstoffatom (mit der Elektronenkonfiguration 2s'2p®) erhilt man durch eine
rechnerische Kombination der Wellenfunktionen y der einzelnen Orbitale vier
energiegleiche Hybridorbitale, die immer noch mit je einem Elektron besetzt sind.
Dieser Vorgang nennt sich in der Fachsprache auch Hybridisierung. Die Hybrid-
orbitale werden in diesem Fall als sp®>-Hybridorbitale bezeichnet. Diese Bezeichnung
leitet sich daher ab, dass ein s-Orbital (hier erspart man sich das explizite Angeben der
Anzahl mithilfe einer Zahl) mit drei p-Orbitalen (daher die 3 als Hochzahl in der
Bezeichnung) kombiniert wird.

Diese Hybridorbitale sind absolut energiegleich. Aus diesem Grund kann das
Kohlenstoffatom nun vier véllig gleiche kovalente Bindungen ausbilden*®. Durch
gegenseitige AbstoBung der Elektronen nehmen die Orbitale den im dreidimen-
sionalen Raum groBtmoglichen Winkel zueinander ein. Hier handelt es sich dabei um
einen Winkel von 109,5°, was mit einer tetraedrischen Anordnung der Orbitale

einhergeht.

26 Vgl. Chemie Heute, S. 44f. und Elemente Chemie, S. 65f.
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5. Riickbezug des Orbitalmodells auf die Farbigkeit

Nachdem die Grundlagen des Orbitalmodells geklart wurden, kann man versuchen,

die eingangs vorgestellten Phinomene mit diesem Modell zu erkldren.
5.1. Organische Farbstoffe

In der Einleitung dieser Arbeit wurden die organischen Farbstoffe am Beispiel des
Lycopins vorgestellt, an welchem ich auch bei der Ubertragung des Orbitalmodells auf
die Farbstoffchemie festhalten werde.

Zunichst bedarf es jedoch der Klarung, wie genau eigentlich ein Farbeindruck
zustande kommt. Allgemein lasst sich sagen, dass ein Elektron in einem Atom Energie
in Form von Photonen absorbieren kann. Absorbiert ein Elektron ein Photon, so steigt
es auf das nichste Energieniveau auf, wird also angeregt®. In Kapitel 3.2 (S. 6) wurde
bereits veranschaulicht, dass ein Elektron nur ganz bestimmte Energiezusténde an-
nehmen kann. Es ist also auch ein gewisses MaB an Energie, bzw. eine gewisse
Frequenz des zu absorbierenden Photons nétig, um ein Elektron zum Aufstieg auf die
nichsthohere Energiestufe anzuregen. Bei den meisten Verbindungen ist dieser
Energiebedarf so hoch, dass erst sehr hochfrequente Photonen ein Elektron anregen
konnen®®. Diese Wellenlingen liegen meistens jedoch nicht mehr im Bereich des
sichtbaren Lichtes, sondern bereits in dem des UV-Lichtes oder der Rontgen- oder y-
Strahlung. Da das menschliche Auge diese Wellenléngen iiberhaupt nicht wahr-
nehmen kann, entsteht auch kein Farbeindruck, die Verbindung erscheint farblos.

Die Kohlenstoffatome der Hauptkette im Lycopin sind gréBtenteils iiber
Doppelbindungen verbunden. Die C-C-Doppelbindung hat die Eigenschaft, dass sie
sowohl aus einer o-Bindung zweier sp>-Hybridorbitale der beteiligten Atome als auch
einer n-Bindung zweier p-Orbitale besteht. Derartige m-Elektronensysteme haben die
Eigenschaft, dass die Elektronen in dem entsprechenden System delokalisiert, in
ihrem Aufenthaltsbereich also nicht mehr auf den Bereich eines Atoms beschrankt
sind. Liegen mehrere Doppelbindungen hintereinander, verteilt sich der mogliche
Aufenthaltsbereich eines Elektrons iiber dieses gesamte System. Aufgrund der
allgemein geringen Energie in diesem System erfordert auch die Anregung auf ein
hoheres Energieniveau nicht viel Energie. Wahrend fiir die Anregung eines einzelnen
nicht-delokalisierten Elektrons derart viel Energie benotigt wiirde, dass die
absorbierten EM-Wellen nicht mehr im sichtbaren Bereich, sondern bereits in der
UV-, Rontgen- oder y-Strahlung liegen wiirden, verschiebt sich hier das
Absorptionsspektrum in den Bereich des sichtbaren Lichts.

Durch die Addition von Brom an das Lycopin wird das st-Elektronensystem ver-

27 Vgl. Chemie Heute, S. 339
28 Vgl. Chemie Heute, S. 340
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kleinert, weil dessen Elektronen zur Bindung der Bromatome benétigt werden. Je
mehr Brom-Atome sich an das Molekiil binden, desto kleiner wird das m-Elektronen-
system, dementsprechend wird auch immer mehr Energie benétigt, um die verblei-
benden Elektronen anzuregen. Reichen im natiirlichen Zustand also noch Photonen
einer Wellenldnge um 5 - 107m (umgangssprachlich auch als griines Licht bezeichnet)
hierzu aus, so lisst sich beobachten, dass mit zunehmend starker Bromierung nur
noch energiereicheres Licht mit einer Wellenldnge um 4 - 107m (also violettes Licht)
absorbiert wird.

Auch die Farbigkeit des Phenolphthalein-Restes ldsst sich mit delokalisierten -
Elektronen erkliaren. Durch die Dissoziation zweier Protonen stehen dem de-
lokalisierten System zwei weitere Elektronen zur Verfiigung, die leicher angeregt
werden konnen. Dies fithrt dazu, dass das Phenolphtalein nun energiedrmeres griines

Licht absorbieren kann und dementsprechend rétlich erscheint.
5.2. Anorganische Komplexe

Anders als bei organischen Farbstoffen liegen in Komplexverbindungen keine -
Elektronensysteme relevanter GroBe vor. Fiir die Farbigkeit von Komplexen muss es
also eine andere Erklarung geben.

Hierzu muss man sich zunéchst iiber den strukturellen Aufbau des Komplexes klar
werden.

Das Kupferion des CuSO, bildet im festen Zustand einen Komplex mit vier Wasser-
molekiilen als Liganden, die sich quadratisch-planar mit dem partial negativ ge-
ladenen Sauerstoff dem Kupfer zugewandt um dieses anordnen, beziehungsweise in
wasseriger Losung einen Komplex mit sechs Wassermolekiilen, die sich oktaedrisch
anordnen.

Wichtig fiir das Entstehen eines Farbeindruckes sind nun die d-Orbitale des zentralen
Cu**-Ions. Ergibt sich durch das Quadrat der Wellenfunktion y des entsprechenden
Orbitals eine besonders hohe Aufenthaltswahrscheinlichkeit in der Nihe eines freien
Elektronenpaares eines Liganden, so wird die Energie dieses Orbitals aufgrund der
elektrostatischen Wechselwirkungen zwischen den Elektronen der Liganden und
denen des Zentralions erhoht. Zur Veranschaulichung lassen sich die Illustrationen
aus Anhang 7.6 (Seite 19) zu Rate ziehen, welche die d-Orbitale des Zentralions in
einem oktaedrischen Hexahydratkomplex zeigen: Hier wird die Energie des so-
genannten d.*-,>-Orbitales sowie des d,*-Orbitales durch die hohe Aufenthalts-
wahrscheinlichkeit in der Nihe der freien Elektronen des Sauerstoffs erhéht. Die
iibrigen d-Orbitale (z.B. das d.,-Orbital) bleiben von dieser Energieverdnderung
unbeeintréachtigt.

Hieraus resultiert schlieBlich, dass (in diesem Fall) zwei d-Orbitale energetisch iiber
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den iibrigen liegen, die Entartung der d-Orbitale wird somit aufgehoben. Der Energie-
unterschied zwischen diesen Orbitalen ist jedoch nicht so gro83 wie der zwischen
Orbitalen unterschiedlicher Nebenquantenzahl®. Dies wird in der Abbildung im
Anhang 7.7 (Seite 20) deutlich, in welcher die Energieniveaus der einzelnen Orbitale
aufgetragen sind.

Aufgrund dieses Energieunterschiedes werden sich die Elektronen des Kupferions also
bevorzugt in den d-Orbitalen mit der niedrigeren Energie aufhalten. Um ein Elektron
dazu anzuregen, diesen Energieunterschied AE zu iiberwinden, reichen jedoch bereits
Lichtstrahlen, deren Frequenz in dem vom Menschen wahrnehmbaren Bereich liegt.
Im Falle unseres Kupferkomplexes wird Licht einer Wellenldnge um 6 - 107m, also
gelbes Licht, absorbiert. Das Kupfersulfat erscheint darauthin in der Komplementar-
farbe — also blau.

Die tatsichliche Farbe des Komplexes hingt nicht nur vom Zentralion ab, sondern
auch von der Art der Liganden. Versetzt man eine wisserige Kupfersulfatlosung zum
Beispiel mit einer Ammoniaklosung, so werden die H,O-Molekiile als Liganden von
den NH,-Molekiilen substituiert. Dies geht mit einem Farbumschlag von Hellblau-
Tiirkis zu Tiefblau einher. Das bedeutet, dass die NH,;-Molekiile den Energie-
unterschied zwischen den einzelnen d-Orbitalen des Zentralions im Unterschied zu
H,O-Molekiilen derart verdndern, dass nun geringfiigig energiereicheres, kurz-

welligeres Licht absorbiert wird.

6. Schlusswort

Wie man in meiner Facharbeit gesehen hat, dient das Orbitalmodell nicht nur zur
Erklarung irgendwelcher exotischer chemischer Phanomene, sondern ist auch fiir die
Deutung ganz alltaglicher Vorgéange sinnvoll anzuwenden, wie zum Beispiel der
rotlichen Farbung des Phenolphthaleins im basischen Milieu. Wie diese Farbung
zustande kommt, oder auch wieso Kupfersulfatlosung hellblau ist und zu dunkelblau
umschligt, wenn man sie mit Ammoniak versetzt, l1asst sich mit dem iiblicherweise in
der Sekundarstufe II verwendeten Atommodell nicht mehr erklaren.

Auch viele andere Probleme aus der anorganischen und organischen Chemie lassen sich erst
mit dem Orbitalmodell liickenlos kldren, so etwa in der anorganischen Chemie die
Eigenschaften alltiglicher Elemente, wie Kupfer oder Eisen, welche auf unvollstindig
besetzte Innenschalen zuriickzufiihren sind. Beispiele aus der organischen Chemie wiren das
Zustandekommen von C-C-Doppel- und Dreifachbindungen sowie der aromatische
Charakter. Auch so einfache Dinge wie beispielsweise die auBerordentliche Stabilitit des
Carboxylat-Ions (-COO) lassen sich nur mit dem Orbitalmodell verniinftig erklaren. Es

gibt somit noch eine Fiille weiterer Anwendungsmaglichkeiten des Orbitalmodells.

29 Vgl. Elemente Chemie, S. 205
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7. Anhang

7.1. Die Struktur des Lycopin

1
Quelle: http://de.wikipedia.org/wiki/Bild: Lycopin.gif

7.2. Die Struktur des Phenolphthalein
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Quelle: http://de.wikipedia.org/wiki/Bild: Phenolphthalein.png

7.3. Quantenzahlkombinationen und Bezeichnungen

n { m Orbitalbez./Anzahl
1 0 {0} 1s/1
2 o) {o} 2s/1
1 {-1; 0; 1} 2p/3
3 0 {o} 3s/1
1 {-1;0; 1} 3p/3
2 {-2;-1; 0; 1; 2} 3d/5
4 0 {o} 4s /1
1 {-1;0; 1} 4ap/3
2 {-2;-1;0; 1; 2} 4d/5

3 {-3;-2;-1; 0; 1; 2; 3} 4f /7
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7.4. Charakteristische Formen von Orbitalen
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Abbildung 1: s-Orbital Abbildung 2: p.-Orbital
| |
Abbildung 3: p,-Orbital Abbildung 4: p,-Orbital

Abbildung 5: d.,-Orbital Abbildung 6: d.,-Orbital
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Abbildung 7: d,,-Orbital Abbildung 8: d2,?-Orbital

Abbildung 9: d;*-Orbital

Die Proportionen der dargestellten Orbitale stimmen nicht mit den tatsdchlichen Quadraten der

entsprechenden Wellenfunktionen iiberein.

7.5. Unterscheidung zwischen o- und n-Molekiilbindungen

. B

Zwei py-Orbitale zweier Atome bilden ein Molekiilorbital. Dieses ist rotationssymmetrisch zur Achse

zwischen den beiden Kernen. Es handelt sich also um eine o-Bindung.
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.

Zwei p,-Orbitale zweier Atome bilden ein Molekiilorbital. Dieses orientiert sich an einer xy-Ebene durch

beide Kerne. Es handelt sich also um eine m-Bindung.

7.6. Unterschiedliche d-Orbitale zentraler Metallionen in Komplexen unter Einfluss der

Liganden

Abbildung 10: d?-,*-Orbital des Abbildung 11: d-Orbital des Abbildung 12: d,-Orbital des
Komplexes Komplexes Komplexes

Die dreidimensionalen Abbildungen in den Kapiteln 7.4, 7.5 und 7.6 wurden von mit selbst mit der

Software Blender (http://www.blender.org) in Version 2.40 erstellt.
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7.7. Unterschiedliche Energieniveaus nicht mehr entarteter d-Orbitale in oktaedrischen

Komplexverbindungen

A

dxz'yz d,> dxy dyz dzx

2_2 2
dx Ty d, dxy dyz dzx

Px .- Px .-

Ohne Liganden Mit Liganden

Dieses Diagramm dient lediglich der Veranschaulichung. Die hier dargestellten Energieunterschiede

sind nicht proportional zu den tatsdchlichen Energieunterschieden.
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