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SRM1 in vogelvlucht.
Deel 1

· 
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, lichtsnelheid is frequentie maal golflengte.

· 
[image: image2.wmf]l

n

/

1

~

=

, golfgetal is 1gedeeld door golflengte.
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, energieverschil is n maal Planck maal frequentie.
· 
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, golflengte is Planck gedeeld door impuls (p = mv).

· 
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, golfgetal is kernlading2 maal Rydberg maal factor met n1 en n2 gehele getallen.

· Heisenberg onzekerheidsprincipe: plaats en tijd elektronen niet tegelijkertijd te bepalen, vandaar dat we spreken van een waarschijnlijkheid om een elektron aan te treffen.

· Kwantumgetallen:

	Symbool
	Naam
	Mogelijkheden
	Betekenis

	n
	hoofdkwantumgetal
	1,2,3,..,∞
	Uitgestrektheid

	l
	nevenkwantumgetal (s, p, d, f)
	0,1,2,..,n-1
	Vorm

	ml
	magnetisch baan kwantumgetal
	-l,..,-1,0,1,..,l
	Orientatie

	ms
	magnetisch spinkwantumgetal
	-½of +½
	Spin van e-
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Deel 2
· Pauli principe: kwantumtoestand kan maar éénmaal bezet zijn.

· Hund’s regel: de laagste energie wordt bereikt als de som van S (elektronspin) het grootst is voor een elektronschil.
· [image: image14.emf]
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Aufbau principe: Hund & Pauli → vul eerst alle gelijke orbitalen met +½, dan -½, en dan verder naar volgende energieniveau.

· Trends in het periodiek systeem, grootte:
· Toename kernlading Z → orbitaal kleiner. 

· Toename kwantumgetal n → orbitaal groter.

· Trends in het periodiek systeem, ionisatie-energieën:

· Toename kernlading → toename E.
· Afname n → dichter kern → toename E.

· Electronegativiteit: vermogen elektronen aan te trekken.

· Wordt berekend door gemiddelde Eeraf en Eerbij te berekenen.

· De elektronenaffiniteit: Energie die vrijkomt als een elektron erbij komt.

· Paramagnetisch (in bezit van ongepaarde elektronen) & diagmagnetisch (niet ~).
Deel 2: Lewis-structuren

(nog invullen; ook: octetregel, formele lading, formele oxidatiegetal, resonantiestructuur [+gewicht], VSEPR, modellen)
· Formele lading: 
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, ofwel “elektronen daadwerkelijk eromheen”.
· Formele oxidatietoestand: hypothetische lading als er 100% ionische bindingen waren, dus alle bindingselektronen toedelen aan meest elektronnegatieve element.

Deel 3: Valence bond theorie
· Valence bond maakt lineaire combinaties tussen orbitalen die overlap hebben en dus binding vormen. Hierbij blijft het karakter van het originele atoom behouden (er kan bv. resonantie optreden). Valence bond ↔ Lewis structuren.
· Orbitalen kunnen wel gehybridiseerd zijn: dit wil zeggen dat orbitalen van hetzelfde atoom zich mengen tot een soort “mixvorm”, deze wordt dan bv. aangegeven met sp2.

“The application of valence bond theory to the bonding in polyatomic molecules leads to conceptual difficulties. It dictates that bonds are localized and, as a consequence, sets of resonance structures and bonding pictures involving hybridization schemes become rather tedious to establish. We therefore turn our attention to MO theory.”

Deel 3: MO theorie

· Elektron bevindt zich niet zozeer tussen 2 atomen, maar in moleculair orbitaal (MO).

· Deze worden geconstrueerd uit atomaire orbitalen (AOs), met #MOs = #AOs, dit gebeurt als:

· Symmetrie zelfde is

· Significante overlap is

· Energieniveau overeenkomt (max ~15eV verschil).

· Een MO wordt een σ-orbitaal genoemd als er geen tekenwisseling is bij roteren, en een π-orbitaal als dit wel het geval is.

· Er ontstaan “bonding” en “antibonding” orbitalen (aangegeven met een *).

· Met behulp van LGO theorie kan gemakkelijker dan met VB en hybridisatie een schema worden opgesteld voor de bindingen in een molecuul.

· Hierbij worden alle orbitalen van gelijke symmetrie samengenomen om een nieuw moleculair orbitaal te vormen. 

· De nieuwe orbitalen die zo ontstaan, en waarvan het aantal dus gelijk is aan het origineel, noemen we “ligand groep orbitalen”.

· Orbitalen op een atoom die geen orbitalen van gelijke symmetrie op het andere molecuul “vinden” worden non-bonding orbitalen.
· Maar hybridisatie mag nog steeds.
Deel 3: overig
· De bond-order is het aantal “gevulde” bindingen, dus  
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· HOMO: highest occupied moleculair orbital; LUMO: lowest unoccupied MO.

Deel 4
(nog invullen: “krachten tussen moleculen”)
· In de Kristalveldtheorie gaan we er vanuit dat er geen binding plaatsvindt tussen metalen en liganden. Door interactie met de liganden ontstaat een opsplitsing in de energieniveaus van het metaal die verschilt per coördinatie.
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· De orbitalen worden gevuld afhankelijk van de opsplitsingsenergie Δ (Δoct als octaedrisch) en de paringsenergie van electronen:
· Low spin, Δ > P: De elektronen zullen liever paren dan in het hogere energieniveau te gaan zitten, vul dus eerst het onderste niveau, en dan het bovenste (aufbau).

· High spin, Δ < P: De elektronen gaan liever in een hoger energieniveau zitten dan paren, dus vul beide niveaus alsware ze gelijk zijn.

· Of er sprake is van high spin of low spin hangt af van de combinatie metaal-ligand:

· Eerste-rij metalen, twee & driewaardig: altijd high spin, behalve met CN-, PR3 of CO, dan low spin. (Co3+ heeft low spin, tenzij F-).

· Tweede of derde rij metalen: altijd low spin.

· LFSE of LVSE: ligand field stabilisation energy; energie die het kost of oplevert om deze configuratie aan te houden ten opzichte van de energie zoals de elektronen in het metaal normaal hadden gezeten.

Onduidelijkheden:
· Wat is nou precies het verschil tussen VB en MO theorie?

· Mag je in beide theorieën hybridisatie toepassen?- Zo ja, wanneer?
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