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FO 8: Molekyler

* LCAO-metoden

* (s, p) » (o, m)-orbitaler

* Diatomara molekyler

* Termer for molekyler
 Urvalsregler for molekyler



Video 8-2 : Molekylstruktur och -geometri

Molekylorbitalteori: Elektroner ar inte lokaliserade till en atom, eller en bindning, utan

delas av hela molekylen.
Born-Oppenheimer-approximationen: Atomkarnor ar mycket tyngre an elektroner,

och kan betraktas som stationara = SE loses endast for elektronernal

Energy

SE loses upprepade ganger for olika atom-
avstand, vilket ger t.ex.: —_—

R, separation, R

e Potentialenergidiagram
e Dissociationsenergier
e Jamviktsavstand

Ex: Vitemolekyljonen (H3): H= —fobeVQ + (—ﬁio) (i + 7; ]1%)

- ™~ B SE ger en-elektron-vagfunktioner, d.v.s. molekylorbitaler (MO).
] ger elektronfordelningen over hela molekylen. Utnyttja de atom-

4 [
'/R’ orbitaler vi har for att hitta (approximera) molekylorbitalernal



Video 8-3 : LCAO-metoden

Bilda en superposition av tva (en-elektron)
atomorbitaler x4 och yp:

e = N(xa £ x5)
14 ar nu en approximativ molekylorbital

(MO) bildad genom linjarkombination av
atomorbitaler — LCAO-MO.

[P = N2 (x5 + X5 + 2xaXB)
- |* = N* (x4 + X5 — 2XaXB)

Termen 2y 4xp ar "overlappstatheten”, och
vi definierar overlappsintegralen, S:

S:/XZXBCZT
1%

S ar ett kvantitativt matt pa graden av
vaxelverkan, och 0 < § < 1.

A

A B

Yy = N(xa+ xB)
Y- = N(xa— xB)

Y

Y, ger Kkonstruktiv interferens mellan
AO, och okad elektrontathet mellan
atomkarnorna som verkar stabiliserande
= bindande MO.

Y_ ger destruktiv interferens och minskad
elektrontathet mellan karnorna (noder
och nodplan) = antibindande MO.



Vagfunktioner hos H,*

En-elektronvagfunktion
° e forH+ H* (stort avstand)

v, Bindande MO

. Antibindande MO
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Elektronpotentialer for H,* och H,
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LCAO-metoden for s-orbitaler

Atomorbitaler Molekylorbitaler
+ — |
Ka Ke |
@ ® >z C : ® A
A B A ! B . antibindande

|
4 i - : : - AO\MO AO
i 7

nodplan N /_\ .

X Xe
@ -® _ »Z o o __»Z \ ~ /
v, bindande /
. o2 . oz Vi far alltid lika manga MO
( _ som antalet AO vi anvant!
En-elektronorbital 2 AO = 2 MO

Alla dessa ar MO ar rotationssymmetriska kring z-axeln = o - orbitaler



LCAO-metoden for p-orbitaler

Atomorbitaler Molekylorbitaler
- -
z XA XB
Z Z
® e —p @ ® —
A B A B bindande
antibindande
z | - AO MO AO
i i —> " | e >
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Z 6 AO = 6 MO
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Ej rotationssymmetriska kring z-axeln = - orbitaler



Notation
for MO

Rott: allman
metod, kan
anvandas for
alla diatomara
molekyler

Alla valens-AO
bidrar till MO med
samma symmetri.

Fyll pa elektroner
i MO nerifran, lika
manga som i de
anvanda AO.

Atom Molecule Atom

(Syre i detta exempel, [He]2s22p?)

Svart: Notation med
g/u enbart for
homonukleara
diatomara molekyler!

g = gerade (jamn)
u = ungerade (udda)

Olika tecken
= u

@ @ L

Samma
tecken = g
® ® L

"Inversionscentrum”

Multiplicera ihop for
alla fyllda orbitaler:
EXg=8

uxu=g

gxu=u



Blandade
orbitaler

2s och 2p, har samma
symmetri, och kan bilda
blandade MO (orbital
mixing)

- H6jer energin for de
hogre orbitalerna

- Sanker energin for de
lagre orbitalerna

Atom Molecule Atom Atom Molecule Atom

Nz : 2q,. 20, 02

Bindningar
innehaller alltid

l"A: N/ "“‘ \V/
169% naogon typ av
% o — orbitaler!




Atom Molecule Atom

“——— LUMO = Lowest Unoccupied MO

HOMO = Highest Occupied MO

LUMO

HOMO } Frontier orbitals

Bindningsordning, b:

1o,

|
¢ b=—(n-n*
2( )

2s 2s

N

Antal elektroner i bindande (7)

resp. antibindande (1 *) MO
(ignorera icke-bindande MO)



Heterodiatomara molekyler - assymmetri

CN
S =
21"
2p
5$ 2p
- L
1
2s 20"

‘H_ 2s
1o _H_
_H_

[He]2s22p?

[He]2s22p3

Icke-bindande MO, HF
fria elektronpar pa

F-atomen o Fran 2p,, 2p,

o — 1 orbitals are non-bonding as they
i have the wrang symmetry to
+interact with the H 15 orbital

A
1-1: A |
Flugrine is more
Energy _|.|_ electronegative than
[ 3:1 hydrogen, 2p 15 lower enargy
. than the H 15
Fran H1s + 2p,
The 2o orbital is non-bonding I i
becausa the H 1sand F 2g S pp— L
orbitals are too far apart in I 20 I 25
enargy to interact
H HF F
(1s) (25°2p%)

Bond order = 1



Rorelsemangdsmoment i molekyler

En elektron i en atom

AZ

mh +
/.

Summan fran flera
elektroner i en atom

A Z

o,

Modjliga varden fas via
Clebsch-Gordan-serier

N/

For en elektron i en MO
i en diatomar molekyl

A Z

eio=>1=0

'e_iﬂ:>ﬂ,:il

For flera elektroner i
en diatomar molekyl

y

A=An+A,h+h+..

1)

FOr en atom i en

diatomar molekyl

AZ

For flera atomer i en
diatomar molekyl

A VA
®
A|L -L,|,...L +L,
¢3S, =S, S, + S,
Till nasta bild!



Termer for (diatomara) molekyler

2541\ +/- Totala orbitala rorelsemangdsmomentet, A,
projicerat pa symmetriaxeln (z-axeln):

A= 0 1 2 3
X II A O

Q,ulg

Multipliciteten, M = 22+1:
> M

Symmetri m.a.p. reflektion i ett

0 1 Singlett
9 @ plan innehallande symmetriaxeln.
2 2 Dubblett . oo
_ » 4 Anges endast for 2-tillstand.
1 3 Triplett &Q \
Paritet, symmetri m.a.p. inversion.
Totala rorelsemangdsmomentet, €, Anges endast for homonukleara
projicerat pa symmetriaxeln (z-axeln): molekyler. Slutna skal bidrar med
QO=A+3 g, ovriga kombineras:
. gxu=u
(Anges sallan!) gxg=g

uxu=g



Termer for vatemolekylen

Grundtillstandet 103

L, S, L, S,

Hils / \ His

For en vatecatom:

_ _ 1 _ 1
1—0,8—5 = L—O, S—§

Vatemolekylen:
AN=Li+L,=0 = X —term
Z:’S1—SQ|?...,81—|—SQIO,1 =

= Singlett '3, triplett *% (ej tilliten)

Bada elektronerna har paritet g, + och
termen for grundtillstandet blir da IZ;

Exciterat tillstand la; 1ot

AN=L+Ly=0 = > — term
»=0,1
= Singlett '3, triplett *%

Elektronerna i olika MO, ej parade, bade
singlett och triplett mojliga.

Paritet g X u=u, + X 4+ =+

= 1xF 3%

Hunds regler anger att termen med storst
multiplicitet (°Y.") har lagst energi



320F | S i
E x | 2805 e, POUT e, —H* 4+ H(30)
Energidiagram for | s

| -
H, och dess joner 280 || Ty

H* + H(2¢)

II" Enda stabila
_ 2poy, ) ;
H(2)) indikerar flera 24.0 | H;— konfigurationen

A

tillstdnd med samma e | ‘ for H,

n men olika /. Ic>) 20.0 1 |
e i (H* +H(1s)
g HREHC
~ = 8 /
0 16.0 \ |
- H(1s) + H(2¢)
= | ]
= \
=
Q 120 |
o |
¥

Bokstavsnotation (“empirisk

notation”) for diatomara 8.0

molekyler:

* X ar grundtillstand. 40' H(1s) + H(1s)

* A B,C, ... iar exciterade tillstdind " o H(1s) + H™ (1s%)

med samma multiplicitet som H
o e 2
grundtillstandet. i

*a,b,c,... ar exciterade tillstand 60 1.0 > > v = - = -
med annan multiplicitet an ' : : . - - : : :

grundtillstandet. Internuclear Distance (bohr) (i Bohrradier)



Urvalsregler

En elektron: Al=x1, Am;=0,x1 (As=0)

En atom: Al=x1,AL=0,£1,AJ=0,£1,AS=0
men J=0— J=0 ar forbjuden

En molekyl: AN=0,x1 ,AS=0,A2=0,AQ =0, £1
Q=A+2) 2> 2T och X~ <> X tillatna
/ For centrosymmetriska molekyler kravs

u— o eller e — u (Laportes regel
Totalt rorelse- g g ( P g )

mangdsmoment (MEN forbjudna u — u eller g — g kan bli
tillatna om molekylens inversionscentrum
elimineras av en asymmetrisk vibration...)

Paminner om att urvalsregler bara géller vid energiutbyte med fotoner!



Termer fOr syreatomen

4 <« Orbital med 2 vakanser ger samma
termer som motsvarande orbital

Konfiguration: 1522522p
g \ )
med 2 elektroner; 2p* & 2p?

Fyllda, bidrar inte! (L =5 =0)

Grundtillstand Exciterat tillstand
2p: (M) |t 2p: |ti] M
m= -1 0 +1 m= -1 0 +1
M,= -1-1 +0 +1 =-1 M,= -1-1 4040 = -2
Mg= +172 -12 +1/2 +1/2 =1 Mg= +1/2 -1/2 +1/2-1/2 =0
L=max|M, |= 1; S=max|M;|= 1 L=max|M, |= 2; S=max|Ms|= 0

—> 3P -term —> D -term



Molekylara tillstand for O,

Vilka tillstand hos O, ar mojliga fran 2 O-atomer i 3P-tillstandet?

A= |L1 —L,|,...L;+L,=0,1,2 Pauliprincipen utesluter de flesta
3 — |S1 ~S|,...8,+8,=0,1,2 kombinationer av A och 2.
Atom Molecule Atom % T T T | ﬂ
c 2nfln, = T4
A=0 A=0 A=2
2=1 2=0 >=0
gxg=g 3¢~ v+ 1
Alla ar g—tillsténd Z:g Z:g Ag

Energier: 3, < IA < Iy

(Foljer ur Hunds regler!):



Molekylara tillstand for O,

Vilka tillstand hos O, ar mojliga fran 2 O-atomer i 3P-tillstandet?
Betrakta de enskilda elektronerna:
r-orbital < M, = +1, M =+1/2 (M, = 0 bildar c-orbital)

M, M, My, Mg, A=M;+M;, X=Mg+ M;, X
1 1 +1/2 -1/2 2 0 ! IA
-1 -1 +1/2 -1/2 -2 0 )
1 -1 +1/2 +1/2 0 1
- 32
1 -1 -1/2 -1/2 0 -1 )
1 -1 +1/2 -1/2 0 0 A
1y
1 -1 -1/2 +1/2 0 0

g x g=g Allaar g-tillstand

Energi: 3 < IA < Iy
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Grundtillstandets konfiguration:

2 2 2 4 2
lo,lo, 20, 17,17,

e e
w At

Z 'y ‘A
g g

Urvalsregler:
AA=0,+1 e X
ST X
AS =0 <
A2=0 Centrosymmetriska
AQ=0, +1 molekyler:
u—>g eller g—>u

Av de mojliga overgangarna i figuren
dr endast °%," <> 3% tillaten!



Polyatomara
molekyler
Exempel: H,O

Vilka MO som bildas beror pa
symmetrier hos ingdende AO.

Tydliga principer baserade pa
gruppteori.

https://chem.libretexts.org/@go/page/243822

O +8 eV

+6 eV e

© @
O2p f—
© 0
14 eV
i 0 o=
i 2 x H1s
”-\}15-.eV' :
-19eV
0O2s
© -37 eV lgal
QQQ
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