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1.1. Lewisformules en VSEPR

Een Lewisformule (elektronenformule) geeft de vérdevan allevalentie-elektronen in een deeltje
weer. Bindende paren worden meestal met een straapgegeven en niet-bindende met puntjes.

1.1.1. Lewisformule

1. Tel het totaal aantal valentie-elektronen (a).

2. Tel het totale tekort aan elektronen (b), dus bietie¢ aantal elektronen dat nog nodig is voor een
edelgasconfiguratie rond elk atoom. Dit tekortes &antal elektronen in bindende elektronenparen.
Het verschil tussen (a) en (b) is het aantal abeletn in niet-bindende elektronenparen.

3. Reken per atoom de formele lading uit. Deze forrtaa@ng vind je door per atoom het netto aantal
valentie-elektronen te tellen (= aantal bindena@&tebnenparen 1 + aantal niet-bindende
elektronenpareh 2). De formele lading is dan gelijk aan:
het aantal valentieelektronen in het ongebondernatoinus dit netto aantal.

4. Probeer deze formele ladingen zo klein mogelijkdaden door verschuiven van een of meer
elektronenparen. Houd hierbij rekening met hetdaitatomen vanaf dé€ Beriode in het periodiek
systeem (in het bijzonder P en S) meer dan vidtreleenparen om zich heen mogen hebben. B
heeft dikwijls maar drie elektronenparen.

5. Het centrale atoom is meestal het minst elektraiefgde meest-elektronegatieve atomen (en de
atomen met maar een binding) zitten dus aan derikant.

Voorbeelden

H,SO,
totaal valentie-elektronen2-1 + 5-6 = 32
tekort aan val.elektronen: 2-1 +5-2 = 12; 6 bindeparen
20; 10 niet-bindende paren
! (—);3 ‘o

- - R
H—Q—?—Q—H wordt (regel 4) H—O—S—0—H
101
e-

h

NOs
totaal valentieelektronen: 5+36+1= 24
tekort aan val.elektronen: 3+ 3-2—-1= 8; 4 bintkeparen

16; 8 niet-bindende paren
Bij nitraat is er geen herschikking van elektroremem mogelijk om kleinere formele ladingen te
krijgen. Wel kun je nog twee andere gelijkwaardigktronenformules tekenen. De werkelijke
structuur ligt midden tussen deze grensstructurem spreekt vamesomerieDrie paren elektronen
hebben in de grensstructuren geen vaste plaaijn/gedelokaliseerdAlle NO-bindingen zijn
gelijkwaardig met een bindingsgetal van 4/3. Hatbigsgetal is het aantal bindende elektronenparen
van een atoom in een deeltje.

- -I .QI
ﬁ ’ ||:|' P E
® e |
VAN o /BN Wordt B_ «
.0, .0, @ N S TF R

BF;
totaal valentieelektronen: 3 +3.7= 24
tekort aan val.elektronen: 5+ 3:1= 8; 4 bindende

16; 8 niet-bindende paren
Herschikken levert hier een centraal B-atoom nestlgk drie bindingen.
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1.1.2. VSEPR

De afstoting tussen de elektronenparen in de vekattil (valence shell elektron pair repulsion),
VSEPR draagt bij tot de ruimtelijke vorm, de geomeetan een atoom.

1.1.2.1. Geometrie van een atoom

Zorg voor een minimale afstoting tussen de parektlnen (bindend- en niet-bindend).
Het aantal elektronenrichtingen rond elk atoomitege juiste geometrie. (Tabel 1 en figuur 1). Elke
afzonderlijke binding of niet-bindend paar vormheiehting.

Tabel 1 Aantal elektronenrichtingen en hybridisatidgeometrie

omringing | hoek hybridisati¢ basisgeometrie,
2 180 | sp lineair
3 120 | spf trigonaal
4 109,5 | sp’ tetraédrisch
4 90 | dsgf vierkant
5 90,120| dsp trigonaal _tipiramidaal
6 90 | d’sp’ octaédrisch
7 90,108| d’sp’ pentagonaal ipiramidaal

figuur 1 Omringing en ruimtelijkheid

-
<D | Y |5

lineair trigonaal tetraédrisch trigonaal octaédrisch
bipiramidaal
180 120 109,5 90°, 120’ en 180 | 9C° en 180

Er treedt soms een verstoring op van de ideale g&@m

Niet alle elektronenrichtingen nemen evenveel raimt

niet-bindend elektronenpaar > 3-voudige- > 2-voadig enkele binding

De dikste elektronenwolken gaan op de royaalsttgga zitten. Bv. niet-bindend paar of
meervoudige bindingen in t.b.p. op equatorialetfmdtlektronegatieve substituenten (met dunne
elektronenwolk) hebben een voorkeur voor een axiaitie. Bij een octaédrische omringing komen
twee niet-bindende elektronenparen in een transposi

Grotere elektronegativiteit van de liganden zoagrwersmalling van de elektronenwolken bij het
centrale atoom, waardoor de onderlinge afstotingdet wordt en de bindingshoek dus kleiner:
FNF-hoek in Nk < HNH-hoek in NH

Hoe groter het centrale atoom, des te minder oingerkfstoting: HPH-hoek in B HNH-hoek in
NHs.

Voor de geometrie van een molecuul kijken we allegar de geometrie van de bindende
elektronenparen, dus naar de onderlinge positieslgatomen (kernen).

8 NSO 2007 Theorie



1.1.2.2. Geometrie van een molecuul
Een overzicht van alle mogelijke molecuulgeometriei@&d je in figuur 2.

figuur 2 Overzicht ruimtelijke vormen
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1.1.3. HSAB

Het HSAB-concept ook wel HSAB-theorie genoemd, wordt in de chewaiel gebruikt om de
stabiliteit van verbindingen, reactieroutes enzeklaren.

HSAB is het acroniem voor harde en zachte zured(bait acid base) en basen. De theorie wijst de
termen 'hard' of 'zacht' en 'zuur' of 'bas® aan chemische stoffen of deeltjes. 'Hardais v
toepassing op deeltjes die klein zijn, een hogdéelading hebben (de hoge lading is hoofdzakelijk
op zuren, in mindere mate op basen van toepassingyvak polariseerbaar zijn. 'Zacht' is van
toepassing op deeltjes die groot zijn, een lag@dpkdebben en sterk polariseerbaar zijn.

Ralph Pearson introduceerde het Harde Zachte Zase Boncept (HSAB/HZZB) in de vroege jaren
'60 in een poging om de anorganische en organigctotiechemie te verenigen. De theorie wordt
vooral gebruikt in kwalitatieve beschrijvingen velmemische eigenschappen en van factoren die
reacties in een bepaalde richting drijven. Voomhbn de overgangsmetaalchemie, waar talrijke
experimenten zijn uitgevoerd om de rangorde in égrran hun hardheid en zachtheid bij liganden te
bepalen en bij ionen van een overgangsmetaal.

De HSAB-theorie is ook nuttig in het voorspellemde producten van metathesereacties.

De uitkomst van deze theorie is dachtezuren sneller reageren en sterkere bindingen vormedt
zachtebasen, terwijhardezuren sneller reageren en sterkere bindingen vormethardebasen,
onder overigens dezelfde omstandigheden.

Harde zuren en basen hebben een lage polariseeeizhan een hoge elektronegativiteit. De LUMO-
energie van de basen ligt hoog en de HOMO-energiede zuren ligt laag. Voorbeelden van harde
zuren zijn: H, alkaliionen, Tt*, CF*, C**, BF. Voorbeelden van harde basen zijn: OF, CI', NH,
CH,COO, CO;.

Zachte zuren en basen hebben een hoge polarisgezioben een lage elektronegativiteit. De HOMO-
energie van de basen ligt hoog en de LUMO-energiede zuren ligt laag. Voorbeelden van zachte
zuren zijn: CHHg', Pt*, P&, Ag', H&?", Hg,?*, Cd*, BH,. Voorbeelden van zachte basen zijn; H
RsP, SCN, I

In het algemeen, reageren zuren en basen hetrbishen interactie het stabielst bij de combirsatie
hard-hard (ionogeen karakter) en zacht-zacht (eovadarakter).

Een poging om de 'zachtheid' van een base te Kigcangéin is de bepaling van de evenwichtsconstante

voor het volgende evenwicht: BH + Gy ® H" + CH;HgB

waarin CHHg" (methylkwikion) een zeer zacht zuur is eh(droton) een hard zuur is, die een
competitie aangaan met de te classificeren base B.

! De termen zuur en base verwijzen naar de definiigens Lewis: een zuur is een elektronenpaaraogegen
base is een elektronenpaardonor.
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1.2. Bolstapelingen

1.2.1. Inleiding

De thermodynamisch meest stabiele stapelingentaiieea en ionen in vaste stoffen aannemen,
hebben bij de heersende druk en temperatuur eemat@Gibbs vrije-energig€zie pagina 50). In het
algemeen is het moeilijk de Gibbs vrije-energibdaeckenen, maar voor ionaire vaste stoffen is het
mogelijk de bijdragen te analyseren in termen vaeldktrostatische interacties tussen de ionen.
Deels ligt het probleem bij deze analyse in he¢tdat de krachten die de ene structuur bevorderen t
opzichte van de andere zo nauwkeurig in balansEgn gevolge hiervan zijn veel kristallijne vaste
stoffenpolymorf: ze komen voor in verschillende kristalvormen. Z2unlerbindingen ondergaan
faseovergangen naar andere structuren als de tetupeof druk wordt veranderd. Polymorfie komt
bij elk type vaste stof voor, niet alleen bij iomastoffen. Voorbeelden van polymorfie zijn de wign
rode vorm van het element fosfor en de calcieragonietfase van calciumcarbonaat.

1.2.2. Kristalstructuur

Onze eerste taak is het ontwikkelen van een begmialer nodig voor de beschrijving van een
kristalstructuur We dienen ook methoden te ontwikkelen om eengmudiodellen van zo'n
regelmatige stapeling, e&nstalroosterte maken.

1.2.2.1. Kristalroosters

De structuur van een kristallijne vaste stof kammet beste bespreken in termen van de eenheidscel.
Eeneenheidscdk een stukje van het kristal dat door herhagldstapelen het hele kristal oplevert
(figuur 3). De gestapelde cellen kunnen uit elkaakregen worden door eenvoudige translatie. Dat
wil zeggen dat alle cellen in het hele kristal deerplaatsing zonder rotatie, reflectie of invensie

elkaar verkregen kunnen worden. Er is een scalanagelijkheden bij het kiezen van een
eenheidscel, zoals het tweedimensionale voorbaatdzien, maar in het algemeen verdient het de
voorkeur een cel te kiezen die beschikt over gifersetrie-elementen van de rangschikking van de
atomen. Zo verdient de eenheidscel in a die deaiglige rotatieas van de eenheidscel laat ziereen d
verschillende spiegelvlakken, de voorkeur bovedid slechts een enkel spiegelvlak bezit.

figuur 3 Van eenheidscel naar kristalcel

Het patroon van atomen, ionen of moleculen in e&tat wordt voorgesteld door een reeks punten,
roostergenoemd. De roosterpunten hoeven niet noodzakelglke kernen van de atomen te liggen,
maar ze geven een gemeenschappelijke positie veasgmmetrischeenheid ‘het atoom, ion,
molecuul of groep ionen of moleculen’ aan waarsitfeitelijke kristal is opgebouwd. Elk punt in het
rooster geeft de positie van een paar ionéreiMX aan (de asymmetrische eenheid). Het punt kan
echter liggen op het kation, op het anion of opvéllekeurige positie ten opzichte van een van eeid
De relatieve positie van dit punt is volstrekt eiéurig, maar eenmaal gekozenligt deze vast voor
het hele kristal.

11 NSO 2007 Theorie



figuur 4 Roosterpunten: onderlinge posities van asymetrische eenheid.

De eenheidscel wordt gevormd door de roosterpuntrechte lijnen te verbinden (figuur 4). Dit
kan ook op een willekeurige manier, als het helgt&rmaar opgebouwd kan worden uit eenvoudige
translaties van de eenheidscel. In de praktijkeaijechter afspraken gemaakt die de keuze wat
systematischer maken.

1.2.2.2. Bolstapelingen

De structuren van veel vaste stoffen kunnen begsehr&orden in termen van stapelingen van bollen
die de atomen of ionen voorstellen. Metalen zijditropzicht heel erg simpel omdat (voor
elementaire metalen zoals natrium en ijzer) atbenain identiek zijn. De vaste stof kan men dan
opgebouwd denken uit bollen van dezelfde afmetingeelal kunnen de atomen zo dicht gestapeld
worden als de geometrie toelaat: zo’'n dichtstesditagptreedt op als er geen specifieke bindende
krachten zijn die bijzondere plaatselijke rangskimgen bevoordelen. Metalen vormen daarom vaak
eendichtste stapelingeen structuur met het minste verlies aan ruimtaet het geometrisch
maximale aantal buren. Dichtste stapelingen zijmagmlijk ook uitgangspunt bij het bespreken van
andere stoffen dan metalen en we zullen ze daapoaei algemene manier introduceren. Het
omringingsgeta(coordination number, C.N.) van een atoom is hetal directe buren van dat atoom
in het rooster. Het omringingsgetal is vaak gradtwijls 8 of 12) bij metalen, gemiddeld (4 tot &)
ionaire vaste stoffen en klein voor moleculaireteagoffen (1 tot 6). Deze variatie vindt men tpt o
zekere hoogte terug in de dichtheden van dezesdagen vaste stof. Hierbij hebben de stoffen met
het hoogste omringingsgetal de grootste dichtiMeh neemt aan (maar het is nog niet experimenteel
bewezen) dat alle elementen metalen worden alsd@e@tomen ervan onder zeer hoge druk in een
dichtste stapeling dwingt.

1.2.2.3. De dichtste-bolstapelingen

figuur 5 Translatievectoren

Dichtste stapelingen van identieke bollen verknifgin door dichtst-gepakte lagen op elkaar te
stapelen. De beginstructuur wordt gevormd doorbegte plaatsen in de inkeping tussen twee elkaar
rakende bollen; hierbij ontstaat een gelijkzijddrehoek. {). De hele laag wordt dan gevormd door
steeds nieuwe bollen te leggen in de inkepingesetude bollen die er al liggen. Een volledige
dichtst-gestapelde laag bestaat uit bollen dieretlontact staan met zes naaste buren. Bij deze
ordening liggen de middelpunten van de witte boifeaen (plat) vlak. Deze middelpunten vormen
dan een patroon van aaneensluitende gelijkzijdigdndeken (zie de witte bollen in). Zo'n laag isiee
tweevoudig periodieke structuur en moet dus gekekiregn door twedranslatievectorenln figuur

5 zijn translatievectoren voor een primitieve en eiet-primitieve cel aangegeven.
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De tweede laag wordt gevormd door bollen in dedmoltan de eerste laag te plaatsen. De derde laag
kan op twee mogelijke manieren neergelegd word@rblf ontstaan twepolytypen structuren die in
twee dimensies hetzelfde zijn (in dit geval in tekiten) maar verschillend in de derde dimensie. Bij
elk polytype is het omringingsgetal 12. (Later ealive zien dat er veel verschillende soorten
polytypen gevormd kunnen worden; de hier beschrewerten zijn daarvan heel belangrijke
bijzondere gevallen.)

In één zo’n polytype liggen de bollen van de

derde laag recht boven de bollen van de eer

laag. Dit ABAB...patroon van lagen levert

een rooster met een hexagonale eenheidsce

Men noemt hehexagonaal dichtst-gestapeld

(hcp, figuur 6a en figuur 7). In het andere

polytype worden de bollen van de derde laa

gestapeld boven deltenin de eerste laag.

De tweede laag bedekt zo de helft van de

holtes in de eerste laag en de derde de

resterende helft. Deze rangschikking resulte

in een ABCABC...patroon en komt overeen

met een vlakgecentreerde kubische

eenheidscel. Men noemt de kristalstructuur

kubisch dichtst-gestape(dcp, figuur 6b en

figuur 7b) of nauwkeurigerlak-gecentreerd

kubisch(fcc; de herkomst van deze naam za

spoedig duidelijk zijn).

figuur 6 De dichtste stapelingen, hexagonaal en kisch

figuur 7 Hexagonale en kubische eenheidscel

1.2.3. Gaten in dichtste stapelingen

In een dichtste stapeling van harde bollen komesetsoortemyaten/holter(onbezette ruimten) voor.
De ruimte die door de gaten voorgesteld wordt Bsan echte vaste stof niet leeg omdat de
elektronendichtheid niet abrupt eindigt zoals etk bollenmodel suggereert. Het soort gat en de
verdeling ervan is heel belangrijk omdat men vielcsuren, inclusief die van sommige legeringen en
vele ionaire verbindingen, opgebouwd kan denkee@afsdichtste stapeling waarbij extra atomen of
ionen sommige gaten bezetten.
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Een zo'n gat is eeoctaéderholtégearceerd in figuur 7a). Deze holte ligt
tussen twee vlakke driehoeken die, gedraaid orefeheek van 60t.0.v.
elkaar, in naast elkaar gelegen vlakken liggen.eAls het kristaN atomen
Zijn, zijn erN octaéderholtes. Deze holtes zijn in een fcc-roostedeeld als
in figuur 8a. Deze tekening laat ook zien dat diésheen octaédrische
symmetrie heeft (in de zin dat ze omgeven wordt des aangrenzende
roosterpunten in een octaédrische rangschikkinig)eke
harde bol een stranheeft, dan kan elke octaéderholte een
andere harde bol herbergen met een straal nietrgfah
0,41 (nl. (& - 1)x, zie figuur 11, pagina 16).
EentetraéderholtgT, gearceerd in figuur 9b) wordt
gevormd door een viakke driehoek van elkaar rakende
bollen, waarbij een vierde bol als een dekseldmte holte
tussen deze drie bollen. De top van de tetraédeimkiaet
kristal naar boven (79 gericht zijn of naar beneden {TEr
zijn N tetraéderholtes van elk type (dus in totadsl 2
tetraéderholtes). In een model waarbij de atomehade
bollen weergegeven worden kunnen deze tetraédesholt
. slechts andere atomen herbergen met een stragroiet
iguur 9 Octa- . .-
en tetraederholte dan 0,226. In figuur 8b worden de posities van de figuur 8 Octa- en
tetraéderholtes in een fcc-rooster aangegeverddJit tetraéderholtes in kubische
tekening blijkt dat elke holte vier aanliggendest@opunten heeft in een eenheidscel
tetraédrische rangschikking. Grotere bollen pasteghts in deze holtes als
de oorspronkelijke structuur iets opgerekt wordt.

1.2.4. Metalen

Uit rontgenonderzoeklijkt dat vele metalen een dichtst-gestapeldecttiur hebben. Dit is logisch als
we veronderstellen dat metalen maar weinig neigphgovalentie hebben in een bepaalde richting.
Deze geringe ruimtelijke voorkeur resulteert in eear efficiénte manier van stapelen, met hoge
omringingsgetallen. Metalen hebben dan ook vaale ldichtheden. Bij de elementen laag indiet

blok (in de buurt van iridium en osmium) horen @eate stoffen met de grootste dichtheid onder
normale omstandigheden. De geringe ruimtelijke keor zorgt ook voor het optreden van

polymorfie onder verschillende omstandigheden vaik én temperatuur. 1Jzer vertoont bijvoorbeeld
bij verhitting vele faseovergangen van vast naat waarbij de pakking van de atomen steeds anders
is, in het algemeen (maar niet altijd) met de dicbestapelde fase bij lagere temperatuur en de
minder dichte bij hogere temperatuur.

1.2.4.1. Metallische elementen

De structuur van metalen is betrekkelijk eenvoudigeschrijven omdat alle atomen van een gegeven
element voorgesteld kunnen worden met bollen vaelftie grootte. Niettemin vertonen metalen ook
hun eigenaardigheden, want een verscheidenheigagypen met dichtst-gestapelde structuren kan
gevormd worden, en niet alle metalen hebben edmnstigestapelde structuur.

Tabel 2 Kristalstructuren van enkele metallische @menten bij 25°C en 1 bar

kristalstructuur | element

hexagonaal, dichtst-gestapeld (hgBe, Cd, Co, Mg, Ti, Zn
kubisch, dichtst-gestapeld (fcc) | Ag, Al, Au, Ca, Cu, Ni, Pb, Pt
kubisch, lichaamsgecentreerd (bgda, Cr, Fe, W, alkalimetalen
primitief kubisch (cubic-P) Po

1.2.4.2. Dichtst-gestapelde metalen

Welk dichtst-gestapeld polytypehcp of fcc- een metaal aanneemt, hangt af van de eigenschappen
van de elementen, de interactie van de atomen unehlyerderop en het geringe effect van de
ruimtelijk oriéntatie van de atoomorbitalen. Eedhtiste stapeling hoeft niet ofwel de regelmatige
ABAB... of ABCABC...te zijn, want deze twee gewone pylyes zijn slechts twee van de vele
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mogelijkheden. Een eindeloze rij van polytypes kafeite voorkomen, want de vlakken kunnen op
complexere wijze gestapeld worden. Kobalt is easrlveeld van een meer complex polytype. Boven
500 °C heeft kobalt de fcc-structuur, maar bij afikg vindt er een faseovergang plaats. De
metastabiele toestand die dan ontstaat is eerkeiitey gestapelde structuur (ABACBABABC...)
van dichtst-gepakte lagen. In sommige kobaltmoagtarar bijvoorbeeld ook bij SiC) is het polytype
niet willekeurig, want de volgorde van viakken heatt zich na een paar honderd lagen. Het is
moeilijk dit gedrag te verklaren in termen van wdilekrachten. De herhaling na lange tijd kan een
gevolg zijn van een spiraalsgewijze groei van histdl die verscheidene honderden omwentelingen
vereist voordat het stapelingspatroon herhaalt.

1.2.4.3. Niet-dichtst-gestapelde metalen

Niet alle metalen zijn dichtst-gestapeld en enkeldere stapelingspatronel
benutten de beschikbare ruimte vrijwel even effici®letalen die wel een
dichtste stapeling hebben, ondergaan vaak eenviaxgemg naar een
minder dicht gepakte structuur als ze verhit wordetun atomen trillen
met grote amplitudes.

Een veel voorkomende structuur islddaamsgecentreerde kubische
(cubic-I of bec) structuur. Deze heeft een roostetpn het centrum van eel
kubus en verder op elk hoekpunt ervan. (figuur IQ§Metalen met zo’'n
structuur hebben een omringing van 8. Ofschoorebocminder dichte
stapeling heeft dan ccp en hcp structuren (dieoemmging hebben van
12), is het verschil niet erg groot, omdat het datatoom zes niet-naaste
buren heeft slechts 15% verder weg. Deze ordeasig3? percent van de
ruimte ongevuld, vergeleken met 26% in de dichdsdpeling.

De minst gewone metallische structuur ipdenitief kubischgcubic-P)
structuur (figuur 10 (4.8)), waarin de atomen, tegaunten liggen op de
hoekpunten van een kubus. De omringing van eercduistructuur is
slechts 6. Een vorm van poloniuarPo) is onder normale omstandighede
het enige voorbeeld van deze structuur bij de ehéame Vast kwik heeft
echter een nauw verwante structuur die uit de dimpgbische structuur
verkregen kan worden door de kubus te strekkerslarg van zijn
lichaamsdiagonalen.

Metalen die complexere structuren bezitten darotddusver beschreven
structuren kunnen beschouwd worden als enigszirssogde versies van
eenvoudige structuren. Zink en cadmium hebben bipe@eld bijna hcp-
structuren, maar de vlakken van de dichtst-gesdiapetiomen liggen iets
verder uit elkaar dan bij zuiver hcp. Dit versaltilet een iets sterkere
binding vermoeden tussen de atomen binnen eendéaliinding trekt deze
atomen naar elkaar toe en drukt zo de atomen igrearende lagen weg.

figuur 10 Bcc en cubic-P

15 NSO 2007 Theorie



1.2.5. Straalverhouding, algemeen

figuur 11 Berekening straalverhouding in ionaire raoster
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1.2.6. Straalverhouding, voorbeeld
Voorbeeld: straalverhouding in octaedrische init@ikt positie

2r

—— =cos45 =0,707

2r. +2r,

r. =0,707. +0,707r,

0293. =070,
r, _ 0293

=+ =2270-0414
r. 0,707

1.2.7. Pakkingsdichtheid, voorbeeld

aantal bollen in eenheidsceBX% + Gx%
straal van een bol r

volume van een bol gp r3
ribbe van de kubus a

volume van de kubus as

dichtheid (eenheidsloos) =

4
. 4%-p r3
aantabollenin decelxvolumevaneenbol _ " 3

volumevandecel as

de pakkingsvoorwaarde ist 2 Y2a (2

3
Hieruit volgt dat de dichtheid isl:§6p %\/E :%p\/i = 074

1.2.8. Overzicht pakkingsdichtheden

kristalstructuur aandmqun eenheidscelvoorwaarde | eenheid)

8% +6x =4

vlak gecentreerd kubisch fcc of ccp 2r=%a %p\/i =074

idem: hexagonaal dichtst 1,4 _ | 1 _

gestapeld hep Bgrl=2 |2r=%a@ 6'0\/E =074

lichaamsgecentreerd kubisch bcc 8% +1=2 %p\@ =068

simpel kubisch sc Sx% =1 2r=a %p = 052
aantabollenin decelxMt

dichtheidr = atoom j, 9

volumevandeeenheidsde cms
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1.2.9. Rontgenstraalverstrooiing

Om te begrijpen waarom von Laue op de gedachte kwvatralen

te gebruiken om het binnenste van vaste stoffemderzoeken,
dienen we te weten dat er interferentie op karetmgdssen golven.
Stel je je twee golven elektromagnetische straliogy in hetzelfde
gebied van de ruimte. Als de pieken en dalen vételgolven
samenvallen, versterken ze elkaar waardoor eemugilfjrotere
amplitude ontstaat (figuur 12). Deze toename vaplitide noemt
men positieve interferentie. Als men de interfeieulf

fotografisch detecteert zal het viekje helderdgr dan dat van de
afzonderlijke stralen. Als de pieken van de ené¢ ecter
samenvallen met de dalen van de andere, dovehkaarel
gedeeltelijk uit en geven een golf met kleinere knmge. Deze
uitdoving noemt men negatieve interferentie. Bipfgrafische
detectie zal het vlekje minder helder zijn. Geezk\ib
waarneembaar als van beide golven de pieken en datéect
samenvallen. Dan is de uitdoving compleet.

Bij verstrooiing is is er sprake van interfereritissen golven die  figuur 12 interferentie tussen golven (a)
wordt veroorzaakt door een voorwerp op hun weg.ddéttane positief en (b) negatief
patroon van heldere viekken tegen een donkerergcbtel noemt
men een diffractiepatroon. Een kristal zorgt voerstrooiing van x-
stralen (figuur 13) en men verkrijgt een heldeek\positieve
interferentie) als het kristal een bepaalde hoekdaestralenbundel
maakt. De hoelywaarbij positieve interferentie optreedt hangt af
van de golflengté van de x-stralen en de afstashtlissen de
atomen (en van de ordevan de diffractie; deze is voor de helders
vlekken 1) volgens de wet van Bragg:

2dsing=n/ .

Als we bijvoorbeeld een vlek vinden bij 17 et x-stralen van
golflengte 154 pm, kunnen we concluderen dat nelkatir gelegen

atoomlagen een onderlinge afstand hebben van figuur 13 definitie van de hoekgen de
1x/ 154pm afstandd in de wet van Bragg

=—— = =256pm
2sing  2sin17,5

Zo kan door meten van de hoek waaronder de vleleteis en uit de golflengte van de straling de

afstanden tussen de atomen berekend worden. Omdaniet groter dan 1 kan zijn, is de kleinste

afstandd die men zo kan metenl2Von Laue realiseerde zich dat x-stralen gebrkokiden worden

om het binnenste van kristallen te ontdekken ormdato'n korte golflengte hebben: ze kunnen

gebruikt worden om afstanden te meten vergelijkibaetrdie tussen de atomen in een molecuul.
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1.2.10. Miller indices

De afstand tussen de roosterpunten in een krisegn belangrijk
aspect van de structuur en het onderzoek ervan door
diffractietechnieken. Er zijn echter veel versehilile groepen
vlakken (figuur hiernaast) die voorzien moeten veorgan een
label. Omdat tweedimensionale roosters gemakkehj&er te
stellen zijn dan driedimensionale, zullen we hetospt eerst
introduceren in twee dimensies en dan de conclasiakbog naar
drie dimensies doortrekken.

Stel je een tweedimensionaal rechthoekig rooster gevormd
uit een eenheidscel met zijdanb. Elk vlak in de figuur rechts
kan onderscheiden worden door de afstanden wadretea-
enb-assen doorsnijdt. Een methode om elke groep eydigei
vlakken te labelen is het vermelden van de kleiatgg&anden van
doorsnijding. We kunnen de vier gegeven groepeteifiguur

aangeven met
(1a, 1b) (alb)

(- 1a, 1b) (¥, a, 1b)

Als we de afstanden langs de assen als veelvoudeivan de
afmetingen van de eenheidscel, dan kunnen we #kerasan de
volgende eenvoudige labels vorrzien:

@y 1) c1) e
Veronderstel nu dat het rooster in deze figuublosenaanzicht is
van een driedimensionaal orthorhombisch roosteriwaie

eenheidscel een lengtén de zrichting heeft. Alle vier groepen
vlakken snijden de-as in het oneindige; de volledige labels zijn

dan:
w1¥) (i)

(-1, 1¥) (¥,1,¥)

Het gebruik van breuken énhin de

labels is onhandig. Door de inversen

te nemen, vermijden we dat. Het

gebruik van inversen geeft nog meer

voordelen. DeMiller indices zijn de

inversen van de afstanden van

doorsnijding. (Als de inverse

resulteert in een breuk, wordt deze

weggewerkt). De (1, ¥)-vlakken in

de figuur zijn in Millernotatie de (1 1 0)-vlakkeBo worden de

((%,%,¥)-vlakken in de Millernotatie de (2 3 0)-vlakken. dégieve

indices worden genoteerd met een streep boverekadt th de figuur
vind je de(l]D) -vlakken. De Miller indices voor de vier groepgakken
Zijn dus

(110) 230)ft0) (©10).

De figuur links laat enkele vlakken zien in drienginsies inclusief een
voorbeeld van een rooster met niet-orthogonalenasset is handig om te
beseffen dat dehkl)-vlakkena verdelen inh gelijke delenbink, encin |
delen. Bovendien hoe kleiner de waarde wam (hkl), des te
evenwijdiger het vlak ligt aan deas. Hetzelfde geldt vodren deb-as,
enl en dec-as. Alsh = 0, snijden de viakkeain het oneindige; de (KI)-
vlakken liggen dus evenwijdig aan d&s. Zo zijn deh0l)-vlakken
evenwijdig aan dé-as, en dehkO)-vlakken evenwijdig aan deas.
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1.2.11. Het HSAB-concept

1.2.11.1.Kennismaking

Het HSAB-concept, ook wel HSAB-theorie genoemd, dvdm de chemie veel gebruikt om de
stabiliteit van verbindingen, reactieroutes enzetéklaren. HSAB is het acroniem voor harde en
zachte zuren en basen. De theorie wijst de terhagd' 'of 'zacht', en 'zuur' of 'base’ toe aan chemai
deeltjes. 'Hard' is van toepassing op deeltjekldia zijn, een hoge hebben lading hebben (de hoge
lading is hoofdzakelijk op zuren, in mindere mapebasen van toepassing ) en zwak polariseerbaar
zZijn. 'Zacht' is van toepassing op deeltjes di@grgn, een lage lading hebben en sterk polarisseser
zijn.

De theorie wordt vooral gebruikt voor kwalitatieveschrijvingen. Dit leidt dan tot een beter begrip
van chemische eigenschappen en van factoren ditagaen bepaalde richting geven. Vooral binnen
de overgangsmetaalchemie, waar talrijke experimeriie uitgevoerd om van liganden en ionen van
een overgangsmetaal de onderlinge volgorde in 'erae hun hardheid en zachtheid te bepalen.
De HSAB-theorie is ook nuttig in het voorspellem\de producten van metathesereacties.

Ralph Pearson introduceerde het Harde Zachte Zase Boncept (HSAB) in de vroege jaren '60 in
een poging om de anorganische en organische relaetige te verenigen.

1.2.11.2.Verdieping

De kern van deze theorie is daichtezuren sneller reageren en sterkere bindingen vormmetzachte
basen, terwijhardezuren sneller reageren en sterkere bindingen vomethardebasen, onder
overigens dezelfde omstandigheden.

Harde zuren en basen hebben een lage polariseeeihan een hoge elektronegativiteit. De LUMO
energie van de basen ligt hoog en de HOM@ergie van de zuren ligt laag. Voorbeelden vadéa
zuren zijn: H, alkaliionen, Tt*, CF*, C**, BF. Voorbeelden van harde basen zijn: OF, CI', NH,
CH,COO, CO;™.

Zachte zuren en basen hebben een hoge polarisderioban een lage elektronegativiteit. De HOMO-
energie van de basen ligt hoog en de LUMO-energnede zuren ligt laag. Voorbeelden van zachte
zuren zijn: CHHg', Pt*, P&, Ag', H&?*, Hg?*, Cd*, BH,. Voorbeelden van zachte basen zijn; H
RsP, SCN, I

1.2.11.3.Het nut

In het algemeen, reageren zuren en basen hetrbisshen interactie het stabielst bij de combirsatie
hard-hard (ionogeen karakter) en zacht-zacht (eov#arakter).
Een poging om de ,zachtheid” van een base te kfiegren is de bepaling van de

evenwichtsconstante voor het volgende evenwicht+BEH;Hg" ® H* + CHHgB

waarin CHHg" (methylkwikion) een zeer zacht zuur is eh(droton) een hard zuur is, die een
competitie aangaan met B (de te classificeren base)

2 lowest unoccupied molecular orbital: lege orbimmet de laagste energie
® highest occupied molecular orbital: bezette ogitaet de hoogste energie
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1.3. Kwantumtheorie (golfmechanica)

1.3.1. Inleiding

Golven manifesteren zich soms als deeltjes; dérgirean een zwart lichaam en het foto-elektrisch
effect kunnen bijvoorbeeld alleen verklaard wordesnmen aanneemt dat licht (een
elektromagnetische golf) uit kleine massaloze {E(fotonen) bestaat.

En deeltjes manifesteren zich soms als golven{rosigng van elektronen in een
elektronenmicroscoop wijst op het golfkarakter daeltjes.

Deeltjes- en golftheorie geven beide dus maar &égt ffan de gecompliceerde werkelijkheid weer.
In de kwantum- of golfmechanica beschrijft men tesl(vooral elektronen) met behulp van een
golftheorie. Men spreekt dan bijvoorbeeld van elektrongolf

Een elektrongolf kan beschreven worden door middeleergolffunctie In zo’n golfvergelijking
komen wiskundige parameters voor die slechts bdpddiscrete) waarden kunnen aannemen, de
kwantumgetallenvandaar kwantummechanica.

Elektrongolven zijn staande golven die zich vadeikern in alle richtingen uitstrekken. Zo’n staand
golf y heeft op een bepaalde plaaty/(2 in de ruimte steeds dezelfde amplitugés,y,?. Deze
amplitude heeft geen fysische betekenis; wel hetdkaat ervany?, dat evenredig is met de
energiedichtheidintensiteit) van de elektrongolf. Hoe groter demgiedichtheid des te sterker is de
elektrongolf voelbaar (analogie in Bohrmodgefdt is evenredig met de kans het elektron in een
volume-elementje d aan te treffen).

Het weergeven van elektrongolven is erg lastig. dtldekent men in plaats van de elektrongolf de
ruimtelijke figuur waarbinnen 90% van de totalergievan een elektrongolf is opgesloten: het
orbitaal.

Elk neutraal atoom met atoomnumnZeneeftZ elektronen in de elektronenwolk. De totale negatie
lading hiervan is gelijk aan die van de positieadithg in de kern.

De elektronen worden elektrostatisch tot de kengettokken. Een complicerende factor is dat in
meer-elektronsystemésystemen die meer dan een elektron hebben) Kieaglen elkaar afstoten met
een sterkte die vergelijkbaar is met die van dkteda-kernaantrekking. Het lijkt daarom zinvol oma d
atoomstructuur in twee stappen te beschrijven.

Eerst kijken we naar waterstofachtige systemerzatids waterstof slechts één elektron hebben en dus
vrij zijn van complicerende elektron-elektronafgigen. Waterstofachtige systemen kunnen ionen
zijn zoals H& en C* maar ook waterstof zelf. Vervolgens gebruiken wédieén over deze systemen
om een benaderde beschrijving van de structuumeser-elektronsystemen te construeren.

Omdat de elektronenstructuur van atomen in kwanteomanische termen moeten worden uitgedrukt,
volgt hier een overzicht van enkele concepten \eae dheorie.

1.3.2.  Enkele principes van de kwantummechanica

Een grondbeginsel van de kwantummechanica is datrimmaolfeigenschappen vertoont. Deze
eigenschap van de materie maakt het noodzakelijkieeltje, zoals een elektron in een atoom, te
beschrijven met een golffunctje Dit is een wiskundige functie van de plaatscotrging, yenz en
van de tijdt. Een golffunctie beschrijft de verdeling van etekien in atomen en staat dus centraal bij
het interpreteren van de eigenschappen van eemanale verbindingen die ze vormen.

1.3.2.1. De De Broglie-relatie en de kinetische energie

In 1924 deed de Franse fysicus Louis de Broglieefdpuit: debruije) de radicale veronderstelling da
een deeltje geassocieerd is met een golf (golffenddij beweerde dat de golflengtevan de golf
(zijn piek-piekafstand) omgekeerd evenredig is hattmomenp van het deeltje (massa x snelheid):

De Broglie-betrekkingp =/D
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De constanté is de constante van Planck, een fundamenteleamest
met de waarde 6,626103% J s. Deze constante was al eerder door Max
Planck geintroduceerd in de beschrijving van etektrignetische
straling.

De De Broglie-betrekking laat zien dat hoe gro&rmoment van een
deeltje, hoe kleiner de golflengte van zijn goliétia. De betrekking is
bevestigd doordat snel bewegende elektronen veiistgovertonen, wat
een typisch golfverschijnsel is. De details varpdgonen die bij
verstrooiing van elektronenstralen te zien zijjn iz overeenstemming
met de golflengte die door de De Broglie-betrekkingrspeld worden.
Dit besef dat materie golfachtige eigenschappeft,iiedoegepast in de
elektronverstrooiingstechniek. Hierbij wordt eeriguiaalverschil van
40 KV gebruikt om elektronen te versnellen tot eeelheid waarbij ze
een golflengte hebben van 0,05 A (1 A ='2@n) oftewel 5 pm. Het
verstrooiingspatroon dat ontstaat als de bundetjaemonster passeert
of gereflecteerd wordt via een oppervlak wordt gégseerd om
bindingsafstanden en bindingshoeken te bepalen.

1.3.2.2. Het onzekerheidsprincipe

Door het golfkarakter van de materie is het onmggein tegelijkertijd de exacte plaaten het
exacte momerm van een deeltje vast te stellen. Dit wordt weeegeg door de Heisenberg-

onzekerheidsrelatibx xDp Py waarinDx de onzekerheid in plaats 3p de onzekerheid in impuls

en :L . Een van de belangrijke consequenties hiervan deamhemie is dat het golfkarakter niet

strookt met de beschrijving van elektronen in meeibanen rond een kern.

Zo'n planeetmodel was geopperd door Ernest Ruttrttie als eerste de atoomkern ontdekte, en
gebruikt door Niels Bohr als basis voor een kwatitf model voor het waterstofatoom. Wil een baan
een betekenisvol concept zijn, is het noodzakelijlelk ogenblik plaats én moment van een elektron
te kennen. Het baanconcept werkt voor massievei@njeoals planeten omdat we hun positie en
moment niet zo nauwkeurig hoeven vast te stellémetaonzekerheidsprincipe een rol gaat spelen.

1.3.2.3. De Schrédingervergelijking

Het revolutionaire (en toen onbegrepen) conceptdeaBroglie- een deeltje met een golflengte

bracht de Oostenrijkse fysicus Erwin Schrodingeweseen vergelijking (in 1926) te formuleren die na
oplossing de werkelijke golffunctie weergeeft.

Als de Schrodingervergelijking wordt opgelost veen vrij deeltje (zoals een elektron in een bundel)
vindt men dat de golffunctie een golflengte heddtalereenstemt met de De Brogliebetrekking en dat
er voor elke golflengte oplossingen zijn van degedijking. Als de vergelijking echter opgelost word
voor een deeltje dat in een kleine ruimte opgesloterdt of dat gebonden is aan een aantrekkend
centrum (zoals een elektron in een atoom), dan viveh slechts aanvaardbare oplossingen bij
bepaalde energieén. Dat betekent dat de energieovadeeltjes gekwantiseerd is ofwel beperkt tot
discrete waarden. Later zien we dat sommige arelgemschappen (bijvoorbeeld het hoekmoment)
ook gekwantiseerd zijn. Deze kwantisering van fysésgrootheden is van zeer diepgaand belang in
de chemie want zij zorgt ervoor dat atomen en nubéecstabiel zijn en bepaalt ook de te vormen
bindingen.

De Schradingervergelijking staat centraal in dgobeldng van elektronen, atomen en moleculen.
Hoewel het niet nodig is de vergelijking explictgt te lossen, is het toch handig na te gaan hoe de
oplossingen eruit zien. Voor het eenvoudige geaal@en deeltje met magsadat beweegt in een
één-dimensionale ruimte met een potentiéle en&tdi@dt de vergelijking:

2 42

- _d_y+Vy = Ey

2m gx?
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Hierinis = h/2p. Hoewel deze vergelijking misschien het best besald kan worden als een
fundamenteel postulaat, kan de vorm ervan enigggnwotiveerd worden door op te merken dat de
2

eerste term, evenredig mgtl2 , in wezen de kinetische energie van het eleksobe vergelijking
dx

drukt eigenlijk alleen maar in kwantummechanisarenen uit dat de totale enerdiede som is van
de kinetische energig, en de potentiéle energie

1.3.2.4. Kwantisering

Een eenvoudige illustratie van hoe energiekwartigerolgt uit de
Schrodingervergelijking verkrijgt men door een d¢iesh een doos te
beschouwen: een deeltje opgesloten in een ééndimneas gebied van
constante potentiéle energie tussen ondoordringbanden. Een mogelijke
golffunctie van dit systeem lijkt erg veel op degatijke toestanden van een
trillende vioolsnaar: de uitwijking moet nul zijij de wanden en tussen de
wanden is er een staande golf met een heel aait@ folflengten. Om een
heel aantal halve golflengten te laten passen d®gplflengte van de
golffunctie voldoen aan” %21 =L, waarinn een heel getal is dnde lengte
van de doos. Aanvaardbare oplossingen van de Sobsigergelijking voor
het deeltje in een doos zijn golven met een gadfieh = 2L/n. Golven van dit
soort hebben de wiskundige vorm
P sin %
/ L
Het getaln is een voorbeeld van een kwantumgetal, een hésl det de
golffunctie kenmerkt. We zullen zo zien dapok de toegestane waarden
bepaalt van sommige eigenschappen van het systemmdeze ééndimensionale functie hebben we
slechts één kwantumgetal nodig om de golffunctigpeificeren..
De golffunctie meh = 1 neemt af tot O bij de randen van de doosx(bip enx =L) en is positief
overal binnen de doos. De golffunctie met 2 is positief voor 0 x < ¥z L, gaat door nul midden in
de doos en is negatief voorl¥x x < L.
Een punt waarbij de golffunctie door nul gaat {@itschilt van alleen maar nul naderen) wordt een
knoop genoemd. De golffunctie nret 1 heeft dus geen knopen en die met2 heeft een knoop.
Voor n = 3 zijn er twee knopen en voorE 4 drie.
De toegestane energieén voor het deeltje wordesvgegioor
n’h?
gmL2’
Het kwantumgetah is dus niet alleen een label voor de golffunatiaar bepaalt ook de toegestane
energieén van het systeem.
Twee kenmerken van een deeltje in een doos, digesagkomen bij
meer ingewikkelde atomen en moleculen zijn:
- Als het aantal knopen toeneemt, neemt ook de entrgi
- Hoe groter het systeem, hoe dichter de energiemsvieigelkaar komen.
Ter illustratie van het eerste punt: de golffungtjeran een deeltje in een
doos heefh- 1 knopen en zijn energie is evenredig nfet
Ter illustratie van het tweede punt: de grootte @an doos wordt
uitgedrukt door de lengte van de ddoen de onderlinge afstand tussen
twee opeenvolgende energieniveaus met kwantumegeta#t 1 enn is

h2
gmL?
We zien dat de onderlinge afstand kleiner wordtdtseeneemt. Op een
dergelijke wijze gedragen de energieniveaus vameatoen moleculen

zich ook; ze komen dichter bij elkaar liggen alsaftaetingen van het
systeem toenemen. Een klein He-atoom heeft bij\emdogrote afstanden

y =sin metn=1,2,...

E=

n=12,...

DE = Epq - En = (2n+1)
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tussen de energieniveaus en is daardoor inert zimvomgeving: het vormt geen verbindingen. Een
groot xenonatoom aan de andere kant heeft klegtarafen en reageert voldoende sterk met zijn
omgeving om verscheidene verbindingen te kunnem&or

1.3.2.5. Overgangen

De kwantisering van energie wordt experimenteekbgd door de waarneming dat atomen
elektromagnetische straling met discrete frequertiEsorberen en uitzenden. Deze waarneming wordt
verklaard doordat elektromagnetische straling megjufenties? bestaat uit een stroom deeltjes, fotonen
genaamd, elk met een enerbie

- Hoe hoger de frequentie van het licht, des te éedjiger de fotonen.

- Hoe groter de intensiteit van het licht, des taegrbet aantal fotonen in de bundel.

De energie van een atoom of molecuul neemt toé reahs als het een foton met frequentie
absorbeert of uitzendt. Dit wordt uitgedrukt inBlghr-frequentievoorwaarde die stelt dat bij een
energieveranderinDE van het atoom of molecuul de frequentie van habgerbeerde of uitgezonden
licht moet voldoen aabE = hr.

Omdat de energie van een gebonden systeem, zoaddaanm of molecuul, gekwantiseerd is, zijn
slechts bepaalde energieoverganBEmmogelijk. Dus komen slechts bepaalde waardenmeawor in
geabsorbeerd of uitgezonden licht. Overgangen ugseuit elkaar gelegen energieniveaus zenden

straling uit (of absorberen die) met een hoge featje en een kleine golflengté é%).

Dicht bij elkaar gelegen niveaus geven straling eggt lage frequentie en een lange golflengte. als d
golflengte van de straling ligt in het 400 tot 80 gebied zien we dat als zichtbaar licht.

Omdat de eigenschappen van het liokdoral zijn frequentie een belangrijke bron van informatie is
omtrent energieniveaus, is het gebruikelijk de gieaiveaus zelf uit te drukken in termen van
hoeveelheden en eenheden die gewoonlijk gebruiklievovoor stralingseigenschappen. De meest

gebruikte grootheid is het golfgetal: /7 =% =/1. De eenheid van het golfgetalfgﬁ
(gewoonlijk cm?). Het golfgetal in cit kan worden gezien als het aantal golflengten \astaling

die passen in 1 cm, dus hoe korter de golflengie (foger de frequentie), hoe hoger het golfgetal.
Infraroodspectrometers ter bestudering van mol@ewadbraties werken in het golfgetalgebied 200 tot
4000 cm'. Golfgetallen van zichtbaar licht liggen rond 20° cni®; die van ultraviolet licht liggen

bij 10° cri ™. In termen van het golfgetal luidt de Bohr freqiievoorwaardeDE = hc/7

1.3.2.6. De Born-interpretatie

De Broglie wist niet echt wat hij bedoelde met gelf’ die

‘geassocieerd’ is met een deeltje. Een beter bégygrde de

Duitse fysicus Max Born. Hij stelde dat het kwadmaavan de

golffunctie evenredig is met de waarschijnlijkheit een

deeltje aan te treffen in een oneindig kleine rairvolgens de

Born-interpretatie is er een grote kans een deadtjete treffen

als y? groot is en je zult het deeltje niet vinden gfsul is. De

grootheidy? wordt de kansdichtheid van het deeltje genoemd.

De figuur laat de kansdichtheid zien voor de tveegybte toestanden van een deeltje in een doos. We
zien dat het midden van de doos het meest waanBjit@jgebied is om een deeltje aan te treffen met
toestanch = 1, bijn = 2 zijn dat de gebieden aan weerszijden van fgden en in een oneindig klein
gebiedje in het midden van de doos is er een kan®wm het deeltje aan te treffen.

Een nauwkeurige interpretatie varnwordt uitgedrukt in termen van het volume-elenditeen
oneindig kleine ruimte (zoals een zeer klein ggkiedn een atoom). Als we de waarschijnlijkheid
willen weten dat een elektron gevonden wordt in\adame-element top een bepaald punt, dan
gaan we na wat de kansdichthgidlin dat punt is en vermenigvuldigen die met de tieoean het
volume-element. Zo verkrijgt meyf df (deze werkwijze is dezelfde als het berekenendeamassa

24 NSO 2007 Theorie



van een stukje vaste stof door vermenigvuldiging da dichtheid ervan met het volume van het
betreffende stukje). De totale waarschijnlijkheat blektron ergens in de ruimte te vinden is de som
(integraal) van de kansen om het aan te treffatiénvolume-elementjes waaruit die ruimte
opgebouwd gedacht kan worden. De kans om ergezigi is 1 (een deeltje is zeker ergens), zodat een
golffunctie moet voldoen aan:

yzdz‘:l

Golffuncties die aan deze voorwaarde voldoen, noeent
genormaliseerd. De Born-interpretatie is alleemigeloor
genormaliseerde golffuncties.

Een heel belangrijke conclusie uit dit betoog isdia
kwantummechanica nadruk legt op de kans een déekjen
bepaald gebied aan te treffen en niet de juis&plarvan aangeeft.
Zij neemt dus afstand van het klassieke denkbesatdeen baan.

1.3.2.7. Het teken van een golffunctie

Zoals andere golven, hebben golffuncties gebiedetpasitieve of
negatieve amplitude. In tegenstelling tot watergolwvaarbij een
positieve uitwijking van de golf een golftop voaisten een
negatieve een golfdal, hebben de tekens hier geectal fysische
betekenis. Een positief gebied in de golffunctieekent dus niet dat
er een grotere kans is het deeltje aan te trefiferBorn- figuur 14
interpretatie geeft met zijn nadruk op het kwadxeat)y al aan dat
de golffunctie zelf geen fysische betekenis hdiftde interpretatie
van een golffunctie moeten we op zijn grootte fet#ta niet op het
teken ervan. Bij het deeltje in de doos is de golftie mein = 2
positief links in de doos en negatief rechts, nuakansdichtheid is
links en rechts van het midden gelijk. Golffuncties elektronen in
atomen hebben ook positieve en negatieve gebieaar, ook hier is
de trefkans voor een elektron onafhankelijk vantéle¢n van de
golffunctie.

Het teken van de golffunctie mag evenwel niet geredjworden. Bij
het uitvoeren van berekeningen is dit teken vaniaal belang en
alleen als we zoeken naar een fysische interpeatatnen we het
kwadraat van de golffunctie en raken daarbij dekmatis van het
teken kwijt. Het teken van de golffunctie is voovah belang als twee
golven dezelfde ruimte delen. Een positief deeldaene golf wordt
dan opgeteld bij een positief deel van de andelfexg@ardoor een
versterkte golffunctie ontstaat. Dit noemt men tardieve
(positieve) interferentie (fig. 1a). Het betekeat @aar de
golffuncties overlappen er een aanzienlijk grotexes is de deeltjes,
beschreven door de golffuncties, aan te treffehaBjpect van
golffuncties is van groot belang bij het verklakem de chemische
binding. Positieve en negatieve gedeelten kunrnieaelitdoven.
Deze destructieve (negatieve) interferentie venklde kans deeltjes
aan te treffen aanzienlijk (fig. 1b).

De mate waarin twee golffunctigs eny, met elkaar interfereren
wordt gemeten door de overlapintegraal, gedefidieés

S= iyt

Als twee golffuncties ruimtelijk ver van elkaar gheiden zijn

(fig. figuur 15a, bijvoorbeeld als ze deeltjes tegeen in figuur 15

verschillende dozen), dan$s= 0 omdat de ene functie groot is waal

de andere klein is; dan is hun product overal klaia de twee golffuncties erg op elkaar lijken en
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hetzelfde teken hebben in het gebied dat ze déterfiguur 15b), naderStot 1 (deze waarde verkrijg
je als twee identieke golven samenvallen). Als tgefuncties constructief interfereren in het ene
gebied, maar destructief in het andere (fig. figlie), dan za$ vrijwel 0 zijn. Een voorbeeld hiervan
is de overlapintegraal tussenme 1 enn = 2 golffuncties van een deeltje in een doos. Twee
golffuncties die een overlap hebben van 0 (zoate deee golffuncties) noemt men orthogonaal. De
waarde van de overlapintegr&ails een maat voor de overeenkomst tussen tweeaigoties.S» 1

geeft een grote overeenkomst aan eisbip is de overeenkomst slecht (orthogonaal).

Meestal is het niet nodig het absolute teken vangedffunctie te weten, maar wel de relatieve teken
van twee golffuncties of van verschillende gebieitte@en golffunctie, vooral bij het bepalen van de
mate van overlap. Gebieden met tegengesteld tekemhew meestal met donker en lichte schaduw
aangegeven.

1.3.3. Atoomorbitalen

De golffuncties van een elektron in een atoom hateamorbitalen (een orbitaal is eigenlijk de
omhullingsfiguur waarbinnen 90% van de energie egm elektrongolf zit opgesloten).
Waterstofachtige atoomorbitalen spelen een centodie de anorganische chemie. Hun vorm en
betekenis bespreken we hieronder.

1.3.3.1. Hoofdkwantumgetal en energie

We beschouwen de Schrédingervergelijking van edarai@fachtig atoom met een positieve kern
met atoomnummeZ en ladingZeen één gebonden elektron (met ladieyy De potentiéle energie
van een elektron op afstandan de kern is
ze?
dpe,r
waarin g, een fundamentele constante is, de diélektrischsetante in vacuiim, met de waarde
8,85440 2 J' C* m'*. Deze uitdrukking heet de Coulomb potentiéle eieeide
Schradingervergelijking voor dit driedimensionagdteem is
2 @2 @2 ¢?
- st 2t 2 VW e
2me X Ty° 9z
Hierin isV de bovenvermelde potentiéle energie. Het is beijknmn

eraan te denken dat de hieronder verkregen optgessinoren bij de
‘centrosymmetrische’ Coulombpotentiaal.

V =-

Precies zoals er slechts bepaalde oplossingerainhet deeltje in een
doos, zo zijn er ook bepaalde aanvaardbare oplpmsivan de
Schrédingervergelijking voor een waterstofachtigpat. Omdat het
enkele elektron van zo'n atoom een driedimensianiiaete beslaat,
moeten de oplossingen met drie kwantumgetalleneshnd worden om
ze volledig te specificeren. Deze kwantumgetallenden aangegeven
metn, | enm. De toegestane energieén van een waterstofatcbhtgha
worden enkel bepaald door het hoofdkwantumgetal worden gegeven
door
E=-h—020‘ n=1,2,...

n
De energie is nul als elektron en kern zich statiioop verre afstand van
elkaar bevinden; de constareis een verzameling van fundamentele
constanten, de Rydbergconstante genaamd

4
A=_TE°

B 8h3ce§
Dat komt overeen met een energie van 13,6 eV. Feaffiankelijkheid

van de energie zorgt voor een snel naar elkaaotoeR van
energieniveaus bij hoge (minder negatieve) enengidét nulpunt van

met numerieke waarde 1,02® cm .
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energie, bih =¥, komt overeen met een oneindige afstand tussestationaire kern en elektron en
dus met ionisatie van het atoom. Boven deze eneriet elektron ongebonden en kan zich met een
bepaalde energie verplaatsen. In een waterstofgattom hebben alle orbitalen met dezelfde waarde
vann dezelfde energie; men noemt ze dan ontaard. Hétlkwantumgetal bepaalt dus een reeks van
hoofdschillen binnen het atoom, ofwel sets vantal®n met dezelfde waarde vaen dus (in een
waterstofachtig atoom) met dezelfde energie.

1.3.3.2. Nevenkwantumgetal en magnetisch kwantumgetal

De orbitalen behorend bij dezelfde hoofdschil (alleitalen met een gegeven waarde mpworden
onderverdeeld in subschillen. Elke subschil vantemfdschil wordt gekenmerkt door een
kwantumgetal, het orbitaal hoekmomentkwantumgetal (nevenkwagtiai) genaamd. Voor een
gegeven hoofdkwantumgetakan het nevenkwantumgetade waardeh= 0, 1,%,n- 1. Dit levert
n verschillende waarden in totaal. Zo bestaat dé et n = 2 uit twee subschillen, een nhé$ 0 en
de andere mét= 1. Gewoonlijk duidt men elke subschil met edteteaan:
L 0 1 2 3 4y,

s p d f g 4
(de aanduidingen zijn ontleend aan de spectromsthiarp),p(rinciple), d(iffuse), flundamental),
verder alfabetisch)
Hieruit volgt dat er slechts een subschjli§ in de hoofdschil met = 1, twee subschillen in de schil
metn = 2 (senp), drie in de schil met = 3 (5, p, end), vier alsn = 4 (5, p, d, enf), enzovoorts. Voor
de meeste toepassingen in de scheikunde hoeveltleee maass, p, d, enf-subschillen te
beschouwen.

Een subschil met kwantumgetdiestaat uit P+ 1 aparte orbitalen met elk zijn eigen magnetisch

kwantumgetam dat 2 + 1 waarden aanneemty =1,1- 1,1- 2, %2, -1

Zo bestaat eed-subschil van een atoom uit vijf afzonderlijke atawbitalen die de volgende waarden

vanm hebbenm=2,1,0-1,-2

Conclusie:

- er is slechts één orbitaal in eeaubschil [ = 0), deze heefty = 0; deze orbitaal heet esforbitaal.

- er zijn drie orbitalen in egprsubschil [ = 1) met kwantumgetallem = +1, 0 en 1; deze wordep-
orbitalen genoemd.

- de vijf orbitalen van eed-subschil [ = 2) heterd-orbitalen, enzovoorts.

1.3.3.3. Hoekmoment en magnetisch kwantumgetal

In een centrosymmetrisch systeem (zoals een watkacstig atoom) is het
hoekmoment -een maat voor het moment van eenaeéeltjrond de centrale
kern beweegt- gekwantiseerd. De grootte van hetaalhoekmoment is

beperkt tot de Waarde{ﬁl ZI +15' .

Deze uitdrukking laat zien dat een elektron in gerbitaal (met = 0) een

orbitaalhoekmoment rond de kern heeft van 0.l Adeneemt van subschil

naar subschil, neemt het orbitaalhoekmoment ogketere elektron in eesh

orbitaal heeft een hoger orbitaalhoekmoment daretsron in eermp-

orbitaal. Het hoekmoment speelt een belangrijkérbket bepalen van de

vorm van het orbitaal dicht bij de kern, omdat ebaktron met een

hoekmoment de kern niet heel dicht kan naderen ggaviet sterk

centrifugale effect van dat hoekmoment. Easlektron daarentegen met zijn

hoekmoment van nul ondervindt geen centrifugaletdran kan de kern zeer

dicht naderen. Dit verschil in orbitalen bepaatitgndeels de structuur van het periodiek systeem.

Bij het oplossen van de Schrédingervergelijkingkblilat het hoekmoment slechts bepaalde waarden
rond een aangewezen as kan hebben. Als de graotteet hoekmoment wordt weergegeven door een
vector met lengteyl (1 +1) eenheden, dan zijn de enig mogelijke waardenelieedtor rond een

geselecteerde as kan hebben (bijvoorbeeld eerdafimjeerd door een aangelegd magnetisch vald)
eenheden. De beperking van de oriéntatie van ferhement tot bepaalde waarden is weer een ander
voorbeeld van kwantisering en wordt vaak ruimtekiigzmning genoemd.

27 NSO 2007 Theorie



1.3.3.4. Elektronspin en spinkwantumgetal

Bovenop de drie kwantumgetallen die nodig zijn arraimtelijke verdeling van een elektron in een
waterstofachtig atoom te specificeren, zijn er tera kwantumgetallen nodig om de toestand van
een elektron volledig te definiéren. Deze extramtnmgetallen hebben betrekking op het intrinsieke
hoekmoment van een elektron, zijn spin. Deze sugyesnaam gaat ervan uit dat een elektron nog
een tweede hoekmoment heeft als gevolg van eénsigke draaibeweging, zoals bij een planeet die
dagelijks om zijn eigen as draait, maar ook jaeliijn baan beschrijft om de zon. Spin is echésr e
zuiver kwantummechanische eigenschap en versetmittianlijk van zijn klassieke naamgenoot.
Hoewel (zoals bij het orbitaal hoekmoment) het Bpgkmoment wordt gegeven door een

kwantumgetat en een groottQ/sis+1i' heeft, is de waarde vavoor een elektron onveranderlijk

%. Elektronspin is analoog aan elektronlading easaaze heeft een waarde karakteristiek voor het
deeltje en kan niet veranderd worden. Zoal hetaallioekmoment kan de spin van een elektron
slechts bepaalde oriéntaties ten opzichte van agtigelegde as aannemen. Voor de elektronspin zijn
er maar twee oriéntaties toegestaan. Ze worderrsettgden door het kwantumgetaldat slechts de
waarden + %2 en %2 kan aannemen. Deze twee spintoestanden vatekeba, die klassiek kunnen
worden geinterpreteerd als een draaiing van hktreterond zijn as met de klok mee of er tegen in,
worden meestal voorgesteld door de twee pijléspin up’) en (‘spin down’). Omdat de
spintoestand van een elektron moet worden gespeeifi om de toestand van het atoom volledig aan
te geven, zegt men gewoonlijk dat de toestand earetektron in een waterstofachtig atoom wordt
gekarakteriseerd door vier kwantumgetallen, nakalij, m, enm (het vijfde kwantumgetad ligt

vast op %%).

1.3.3.5. Orbitaal en kwantumgetal

Orbitalen kunnen volledig beschreven worden aanashel vardrie kwantumgetallenn, | enmj. Het
vierdekwantumgetaing zegt dus niets over de orbitaal en heeft in denkwamechanica geen
fysische betekenis. Tabel 3 geeft een overzichtdeakwantumgetallen.

Tabel 3
naam symbool voorwaarden betekenis
hoofd- n 1,2,3,... grootte orbitaal
neven- I 0,1,2,... I<n vorm orbitaal
magnetisch | my ..,—=1,0,1,.%4m% | | oriéntatie orbitaal
spin- Mg mg = +% tolbeweging elektron

Volgens hetiitsluitingsprincipe van Paulinogen in één atoom nooit twéé elektrongolven vomdn

die met dezelfde reeks van vier kwantumgetallemkanwvorden beschreven. Dus elke elektrongolf
binnen één atoom heeft een andere reeks van veartlwgetallen. Zoals eerder al gezegd geeft men
het nevenkwantumgethivaak aan met een notatie die ontleend is aanet#rsgcopie. (Tabel 5).
Bovenstaande voorwaarden leiden dan tot de kwargtaloggmbinaties voor elektrongolven in een
atoom (Tabel 4).

Tabel 5 Aanduidingl
Tabel 4 Kwantumgetallen 1) per subschil 2) per hodfschil 9

notatie

|
n I m ms ) 2) 0 s(harp)
1 0 0 +15 2 1 p(rinciple)
2 0 0 Y2 2 8 2 d(iffuse)
1 -1 Y 6 3 f(undamental)
0 1 4...etc g...etc
1 Y%
3 0 0 +% 2 18
1 -1 Y2 6
0 Y2
1 +%
2 -2 Y2 10
-1 Y2
0 +%
1 Y2
2 Y%
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In plaats van het magnetisch kwantumgetal noteert vaak een index waarmee de ruimtelijke
oriéntatie van de orbitaal aangegeven wordt (Hadflls = 2 is bijvoorbeeld opgebouwd uit 2
subschillenl(= 0 of 1). Dep-subschil bestaat uit drie orbitalen met een ew@ntatie: P, 2p, en
2p,. Zo heten de 5 orbitalen met 3 enl = 2: 3, 3d,,, 3d,,, 3dX2_ y2 en 3d22 .

1.3.3.6. Orbitaal en energie
Volgens Pauli kunnen er in elk orbitaa figuur 16 Orbitaal en potentéle energie

maar 2 elektrongolven zitten: één met N0 1 2 3

Mg = +%2 en één mehg = —%5. NNl & pf gwo 4

De energievan de elektrongolf wordt K1 | s '

voornamelijk bepaald doar(grotere Lo | 25 2 n

orbitaal grotere gemiddelde afstand £ P

tussen elektrongolf en kern minder M3 |35 3p 3d

ngggtieve potegtiglzebgnergie)h?dn in N 4 ﬁ4's"' 4p JAd - 4f

mindere mate dodr(bij een zelfden

hebben de eIektrongoJIven in een 05 //535p5d5f 2

orbitaal met grotereeen groter P6 |65 6p 6d

baanimpulsmoment grotere Q7 |78 //7p I — s
kinetische energie ten gevolge van de H—s andere elementen

baanbeweging). Combinatie van beide
invloeden leidt tot de rangschikking in
figuur 16 of zoals hieronder is aangegeven.

20c29n6 72 26 12 410,46 22 4410 6 A2 4£14410n 6 5.2 14 ~410 5 6
1s3 253 21035123 P1845203d304 P36 553840 4855465564 f70 5d506 P36 7S885 102601127 Pr1g
De orbitalen, gerangschikt naar toenemend energieveau; het getal rechts boven elk nevenkwantumgetgkeft het maximale aantal
elektronen per subschil, rechts onder het totaal agal elektronen in het atoom (bij volle subschil).

1.3.3.7. Orbitaal en vorm

Een orbitaal is (zie boven) een afgebakende zameehieen atoom die 90% van de ‘elektronenwolk’
van een elektron in het geisoleerde atoom omvatisHeet trefkansgebied van een elektron binnen de
grenzen van het atoom; anders gezegd, buiten bigaalris de trefkans nagenoeg 0 (< 10%).

In de klassieke kijk op atomen beschrijven de eteidn banen rond de kern. De naam orbitaal
(ruwweg betekent het ronde baan) doet aan dit naelgten. Uit de kwantummechanica leren we
echter dat we de posities van de elektronen betardn worden beschreven als kansverdelingen die
mogelijk in de tijd variéren. Deze elektron-kangladingen (golffuncties genoemd) kunnen moeilijk
in beeld worden gebracht: ze vormen zelfs als eeinide tijd variéren een driedimensionale functie
Een mogelijke weergave is een stippendiagram waeningrote kans om het elektron aan te treffen
wordt aangeduid met een grote stippendichtheidemplatte representatie is zo'n diagram niet erg
duidelijk.

Veel duidelijker is het om contourvlakken te makk® zo zijn gemaakt dat ze een zo klein mogelijk
volume omsluiten dat 90% van de kansverdeling \eagldktronenwolk omvat: deze vliakken
omhullen het orbitaal.

Orbitalen zijn er in verschillende vormen, en mettsehillende energieniveaus. De vormen worden
aangeduid met letters en de energieniveaus (schifrars) met een cijfer dat voor de letter wordt
geplaatst.

S

De eenvoudigste orbitaal is esrorbitaal. Deze is bolvormig.

De golffunctie van de laagsseorbitaal, de 1s, heeft overal hetzelfde tekendaardoor is de orbitaal
helemaal aaneengesloten. De grootste dichtheidi@d&ansverdeling ligt op de kern van het atoom
(daar waar in de klassieke mechanica het elekteshdb niet kon komen), en de kans neemt af hoe
verder we van de kern af komen.

De X en hogere golffuncties hebben knoopvlakken: viakikaar de golffunctie door nul gaat. De
knoopvlakken van des?23s enzovoorts zijn concentrische bolopperviakkenkBesverdeling van de
elektronen is op die vlakken nul, het elektron kHeen aan weerszijden van zo'n vlak worden
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aangetroffen. Aangezien het elektron niet in zték kan komen, kan het alleen van de ene naar de
andere kant 'tunnelen'.

p
De eerstvolgende vorm is georbitaal. Deze vertoont een haltervorm, waarvarkheoppunt

samenvalt met de atoomkern. De laagstebitaal is een2 dat dus 1 knoopvlak moet hebben. Het
knoopvlak loopt midden tussen de twee armen vamatter. De drie mogelijkp-orbitalen van
eenzelfde subniveau oriénteren zich in de ruimtgerts drie loodrecht op elkaar staande richtingen:
px langs dex-as,p, langs dey-as erp, langs dez-as

Hogerep orbitalen (®, 4p,...) hebben naast het knoopvlak tussen de haltdrsog knoopvlakken
zoals de hogergorbitalen, in de vorm van een bolschil.

d, f, g, h.
Ded-, f-, en hogere orbitalen vertonen meer en meer ind@lde vormen, en beginnen met 2, 3, en
meer knoopvlakken.

1s 2s 2p, 2p, 2p,

De vorm van de verschillende orbitalen

Eens-orbitaal heeft dus een bolvorm, georbitaal een haltervorm en ed+orbitaal een
‘klaverblad’vorm (figuur 17). In de orbitaal geeften vaak met + of — aan waar de amplitude van de
elektrongolf positief of negatief is. Als de elekigolf, zoals hier, bij één atoom hoort, noemt men
orbitaal eeratoomorbitaal(A.Q.). In figuur 18 zie je dadeg in feite een combinatie is vaﬂdzg_ 2

en 3d22_ y2 (zie ook figuur 17).

z
Y
X
S P P P

X y z dx2 - y? d Z dxy dyz dxz

figuur 17 Atoomorbitalen: s-, p-, end

1.3.4. Superpositiebeginsel

1.3.4.1. Inleiding

Heel belangrijk in de orbitaaltheorie is dat
atoomorbitalen wiskundig gezegd orthogonaal zij
Dat wil zeggen dat als het product van de
golffuncties van twee verschillende orbitafeenf,
over de ruimte wordt geintegreerd, deze integraafiguur 18 Een lineaire combinatie vand-orbitalen
precies nulis: f;(X)xf,(X)dx =0

X
Verder geldt dat elke continue functie van de ratotrdinaatk kan worden geschreven als een
lineaire combinatie (een superpositie) van eennutigé reeks orbitalen; dit noemt men het
superpositiebeginsel: als een kwantumsysteem zeimdt in toestanden 1 en 2, beschreven door de
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golffunctiesy; eny,, dan bevindt het zich ook in een mengtoestanddaeflffunctie

Y =C1)1 + C)o. Hierin zijnc, enc, factoren die de bijdrage van toestanden 1 en 2laan
mengtoestand geven.

In een mengtoestand komt het kwantumsysteem tegetljfl in de beide zuivere toestanden voor. Als
je een meting verricht aan zo'n mengtoestand bidewrg meting het systeem in één van de zuivere
toestanden: we kunnen nooit de specifieke eindiodstoorspellen; die wordt bepaald door de
waarschijnlijkheidswetten. De waarschijnlijkheidwalke eindtoestand na meting is evenredig met het
kwadraat van de absolute waarde van de bijbehoffacttE:p, ~ k1, p. ~ 2f>. De waarschijnlijkheid
om het systeem aan te treffen in beide toestarseatuurlijk gelijk aan 1p; +p, = 1.

Van deze eigenschappen van orbitaalfuncties wariebmaken van kwantummechanische
berekeningen veelvuldig gebruikgemaakt.

1.3.4.2. Hybridisatie

Hybridisatie is het mengen van orbitalen van ééorat Hybridisatie wordt gebruikt in de

atoomfysica om de vorming van chemische bindingeretklaren.

Chemische bindingen (zogenaanu&alente bindingdrtussen atomen kunnen worden gevormd
wanneer twee atomen die vlak bij elkaar liggen teeergiegunstige orbitalen hebben en overlap
geven, met twee elektronen in totaal.

De oorspronkelijke atoomorbitalen zijn meestal gieschikt om bij binding goed te overlappen.
Alleen in het H molecuul is het simpel mogelijk om de twee atoduitaten (de & orbitalen van

beide atomen) met elkaar te laten overlappen. dedrogere elementen spelen vrijwel altijd
mengsels (wiskundig gezidineaire combinatiesvan de atoomorbitalen een rol. Het maken van deze
combinaties wordhybridiserengenoemd.

Dus, als twee of meer elektrongolven van hetzedtdem vrijwel dezelfde potentiéle energie hebben,
kunnen deze ook interfereren. Men noemt dit vejissiihybridisatie Dit levert evenveel
hybridegolven (hybride = bastaard). Bij deze hybgolven horen wedrybrideorbitalen
Hybrideorbitalen zijn onderling volkomen gelijk kgn de ruimtelijke oriéntatie verschilt). Deze mor
van interferentie treedt pas op als twee of memnan elkaar naderen; uiteindelijke energiewinst
wordt verkregen doordat de atomen ten opzichteellkeaar een gunstigere positie kunnen innemen.

De eenvoudigste combinaties (superposities) wovdekregen uit de- enp-orbitalen in de
valentieschil van één atoom. De combinaties helpenifieke rangschikkingen die afhangen van het
type menging (zie fig.):

Wanneer hes orbitaal mengt met één enkg@erbitaal, worden 3p orbitalen gevormd (één naar links
en één naar rechts), en blijven er loodrecht da2mprbitalen over.

Wanneer hes orbitaal mengt met twggorbitalen, worden 3p” orbitalen gevormd (onder 120° in een
vlak), en blijft er loodrecht op dat vlakplorbitaal over.

Wanneer hes orbitaal mengt met drig orbitalen, worden 4p° orbitalen gevormd alsof het atoom het
midden vormt van een tetraéder met de hybridedebitaijzend naar de vier punten.

hybridisatie

Tijdens hybridiseren blijft het aantal orbitalemstant. In elk hybrideorbitaal passen maximaal twee
elektrongolven.
Het kleine lobje van een hybrideorbitaal wordt maelegerwaarloosd.
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*| hybridisatie geometrie
2| sp lineair
3| spf trigonaal
4| sp’ of sd (0hy,0xr0) tetraédrisch
dsg (d,2. 2 ) vlakke 4-omringing
5/ dsp' (d,2) trigonale bipiramide
dsp’ (d, 2 ,2) tetragonale piramide
6| d’sp’(d . end, ,2) | octagdrisch geometrie

Tabel 6 verband tussen aantal
elektronenpaarrichtingen *, hybridisatie en geometre

1.3.4.3. Atoombinding en M.O.

Zoals eerder opgemerkt: twéé golven die tegelijkleop €én plaats werkzaam zijn, ondervinden
interferentie De golven kunnen elkaar versterken of verzwakkasitieve interferentie van
elektrongolven op naast elkaar gelegen atomentleearinterferentiegolf die tussen de atoomkernen
een grote amplitude heeft (wat leidt tot een gestergiedichtheid); de elektrongolf trekt dan beide
atoomkernen naar elkaar toe. Men noemt het bijlegtu® orbitaal, dat nu twéé atoomkernen insluit,
eenbindend molecuulorbitagB.M.O.). Door negatieve interferentie zal de #&lekgolf tussen de
atoomkernen juist een kleine amplitude hebbenleiit tot een orbitaal waarin men de grootste
energiedichtheid juist aan weerszijden van de akeonen aantreft: hemntibindende
molecuulorbitaal(A.B.M.O.; vaak met * aangeduid). Een B.M.O. hemfh lagere potentiéle energie
dan de atoomorbitalen (A.O.’s) waaruit hij gevorimidde elektrongolven worden nl. door twéé
atoomkernen aangetrokken. Een A.B.M.O. heeft egett@oenergie (de beide lobben van dit orbitaal
liggen niet mooi symmetrisch rond beide atoomkeynBe energiewinst van een B.M.O. ten opzichte
van het oorspronkelijke A.O. is ongeveer gelijk hahenergieverlies van een A.B.M.O.

Atoomorbitalen die bolsymmetrisch
Zijn (s-orbitalen) vormen M.O.’s die
rotatiesymmetrisclzijn ten opzichte
van de bindingsas. Men geeft deze
molecuulorbitalen aan metens'.
p-Orbitalen kunnen elkaar op twee
manieren naderen, nl. kop aan kop
(leverts-M.0.’s) of zijdelings (levert
pM.O.’s). De zijdelingse nadering
geeft minder interferentie waardoor de
energiewinst respectievelijk het
energieverlies minder groot is dan bij
d-Orbitalen geven drie mogelijkheden
(die respectievelijk leiden tat- p- en
dM.0.’s)).
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N.B.M.O.’s

Als twee orbitalen met een

verschillende symmetrie elkaar

overlappen, is er geen verandering van

potentiéle energie; de overlapintegraal

is dan 0. Men spreekt dan van edet-bindend molecuu orbitaédN.B.M.0O.), aangeduid met n.

Samengevat: Het optellen en aftrekken van de @egoiven (superpositie) van naast elkaar gelegen
atomen waardoor nieuwe interferentiegolven verkmegerden, leidt tot omzetting van A.O’s in
hetzelfde aantal M.O’s (de wet van behoud van aldnif); M.O.’s zijnlineaire combinaties van A.O.’s
(L.C.A.O.). Binding is een gevolg van deerlap(de gemeenschappelijke ruimte ofwel doorsnede)
van A.O.’s. Alleen de elektrongolven in de valestieil komen voldoende dicht bij elkaar om te
kunnen interfereren en zo M.O.’s te vormen. Orbitdh de atoomromp blijven A.O’s.

Een (gevuld) B.M.O. levert energiewinst, een (gdyél.B.M.O. energieverlies.

Maximaal 2 elektrongolven met tegengestelde spirvp®. (Pauli); eerst de laagste energieniveau’s
vullen (Aufbauprincipg; bij orbitalen met dezelfde energie is de elakémmconfiguratie met de meeste
ongepaarde elektrongolven het meest statigle{ vanHund).

Conclusie: twee orbitalen (zuivere of hybride atodoitalen) met een overeenkomstige symmetrie en
ongeveer dezelfde energie, die in naast elkaaetidg atomen liggen, kunnen tot een binding leiden.
Door vervorming en overlapping van de oorspronkelgtoomorbitalen wordt een molecuulorbitaal
gevormd. Er kunnen zelfs meerdere molecuulorbitaiesen hetzelfde paar atomen worden gevormd:
een meervoudige binding. De eerste binding tussea aitomen wordt eenrbinding genoemd. Een
s-binding wordt gekenmerkt door een overlapzone deegrootste elektronendichtheid gesitueerd op
de bindingslijn tussen de twee atomen. Dit gebeartneer de orbitalen naar elkaar 'toewijzen'. Er is
rotatiesymmetrie om de bindingsas en de overlagetude orbitalen blijft bij rotatie bestaan.

Indien er meer dan één binding is tussen twee atdbigroorbeeld in gH, en N)) overlappen de
orbitalen die daarvoor verantwoordelijk zijn aareénkanten van de bindingsas (boven en onder het
vlak, of voor en achter het vlak). Deze bindingesrden -bindingen genoemd. Er is geen
rotatievrijheid meer (draaien om de binding zowderlap tussen de orbitalen verminderen).

-bindingen worden meestal
gevormd door ongehybridiseerde p-
orbitalen op de twee atomen. Als 2
atomen dus één dubbele binding
vormen, zal de rest van de orbitalen
(ééns- en tweep-orbitalen) tot 3
spf hybridiseren. Een ander
voorbeeld: als een atoom twee
dubbele bindingen vormt, blijven er
ééns en éérm (bijvoorbeeldp,)
orbitaal over om twesp-orbitalen
te vormen. Deze wijzen
respectievelijk naar links en naar
rechts. Eén van de overblijvenpe
orbitalen (bijvoorbeelgb,) vormt
eenp- binding 'boven en onder' met hybridisatie bij koolwaterstoffen
een tweede atoom, en de angg) (
'voor en achter' met een derde atoom.

Nauwkeuriger geformuleerd: binding tussen atomeseitoverlaptussen al of niet gehybridiseerde
orbitalen. Bij zo'n overlap wordt ook weer een BO/en A.B.M.O. gevormd. Omdat de A.B.M.O.

een hogere potentiéle energie heeft zal deze \Injo@t gevuld zijn. Voor het gemak laat men dus de
A.B.M.O. meestal weg (zie fig.).
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1.3.4.4. Delokalisatie/mesomerie

Bij zijdelingse overlap van de-orbitalen van twee atomen ontstaat peen eerp*-M.O. Meestal zal
alleenp gevuld zijn vanwege zijn lagere potentiéle enerBigzijdelingse overlap van de p-orbitalen
van n atomen ontstaarpAV.O.’s (B.M.O.’s, A.B.M.O.’s en N.B.M.O.’s). In kealgemeen zullen
alleen de B.M.O.’s gevuld zijn. Ter vereenvoudigiagent men bij zo’'n n-centrumbinding één
combinatie-B.M.O., die dus nu meer dan twee eleldndkan bevatten. De elektrongolven van zo'n
binding worden aangetrokken tot n atoomkernen @bére dus een lage potentiéle energie. Deze
elektrongolven zijn niet plaatsgebonden en gledelokaliseerdBij het tekenen van Lewisstructuren
zZijn er meerdere mogelijkhedegrensstructurenDe werkelijke structuur is een (gewogen)
gemiddelde van alle grensstructuren. Men spreakvdamesomeridlett. midden tussen de delen).
De energiewinst ten gevolge van delokalisatie Heatookmesomerie-energi@lelokalisatie- of
resonantie-energie). Oeorbitalen van deze n atomen moeten wel zijdellngmen overlappen,
waardoor alleen in een vlak molecuulgedeelte ddikddée/mesomerie kan optreden.

mesomerie in nitraat en butadiéen

Benzeen vormt een aromatisch systeem. De /< > - @
mesomerie-energie van een aromatisch systeel  \—

bijzonder groot. Een aromatisch systeem is eer

vlak cyclisch systeem, waarinn(4 2) p-

elektronen over de hele ring gedelokaliseerd zij sp? <— s sp?

regel van . HickelAndere voorbeelden van

aromatische systemen staan in de fig. I s sp2is B

s- skelet 3 p-B.M.O.'s met 6 e~

mesomerie in benzeen

tropylliumion  cyclopentadienideion pyridine pyrrool han thiofeen
naftaleen antraceen
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1.4. Kristalveldtheorie

De meest opvallende fysische eigenschappen van
coordinatieverbindingen zijn hun kleur en magnetisbeze
eigenschappen en sommige stabiliteitsverschillem&n
verklaard worden met de kristalveldtheorie. Dezmtle is
oorspronkelijk bedacht om de kleuren van vastdestdake
verklaren- vooral van robijn, waarin €f verantwoordelijk is
voor de kleur. Een vollediger versie van de themtedt de
ligandveldtheorie genoemd, maar hier volgt een trgsing
van de eenvoudiger versie.

1.4.1. De effecten van liganden op d-elektronen

In de kristalveldtheorie wordt elke ligandplaat®rgesteld als
een negatieve puntlading. De elektronenstructunred
complex wordt dan uitgedrukt in termen van elektatische
interacties het veld tussen deze puntladingen en de
elektronen en de kern van het centrale metaaliankiken
eerst naar een complex met maar een d-elektrols zoa
[Ti(H,0)**, waarin de elektronenconfiguratie vari*iis
[Ar]3d; daarna bespreken we complexen met meerdere d-
elektronen.

1.4.1.1. De ligandveldsplitsing

Omdat het centrale ion van een complex gewoonéijk e

positieve lading heeft, worden de negatieve ladirdje de

niet-bindende elektronenparen van de liganden teltes er

naartoe getrokken. Deze aantrekking leidt tot emmgedaling

en is een belangrijke factor bij de stabiliteit \re@t complex.

De stabiliteit van het [Ti(kD)¢]**-ion kan bijvoorbeeld

grotendeels toegeschreven worden aan de sterkelddng

tussen het T ion en de negatieve ladingen die een niet- figuur 19

bindend paar op elk van de zegOHiganden voorstellen. Als

we de structuur van het Ti(lll)-complex nauwkeurigekijken, moeten we beseffen dat het enkele
3d-elektron, afhankelijk van welk d-orbitaal hezbt anders wordt beinvioed door de
ligandpuntladingen. De kristalveldtheorie beschht effect van de liganden op de d-orbitalen van
het metaalion en geeft een samenhangende theanalexkleur, de magnetische eigenschappen, en de
stabiliteit van complexen.

figuur 20

In een octaedrisch complex zoals [Ti®Je]** liggen de zes bindingsplaatsen (voorgesteld door
puntladingen) aan weerszijden van het centraleatietalangs de, y, enz-as (figuur 19). Uit de
tekening van de d-orbitalen in figuur 20 blijkt diite van de orbitalend,, dy, end,,) hun lobben

hebben gericht tussen de puntladingen in. Dezeddoiditalen worden in de kristalveldtheorietee
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orbitalen genoemd. De andere twee d-orbitabkza @ndxg_ yz) Zijn gericht naar de puntladingen toe.

Deze twee orbitalen wordexorbitalen genoemd. Vanwege hun andere oriéntaiielen elektronen
in t-orbitalen minder afgestoten door de negatieveladingen van de liganden dan elektronen-in
orbitalen.

Dit vind je terug in het

energiediagram van figuur 21a.

Het energieverschil tussen de

twee orbitaalgroepen wordt de

ligandveldsplitsingsenergig, (O

betekent octaedrisch) genoemd

en bedraagt gewoonlijk ongevee

10% van de totale interactie-

energie van centraal ion met de

liganden.. Dd-orbitalen liggen

op een energienivea%n D, onder

het gemiddelde energieniveau figuur 21
van de d-orbitalen (de energie di.
het elektron zou hebben als je de ruimtelijke dehieid van de orbitalen zou verwaarlozen), ee-de

orbitalen liggen op een nive%.uDo boven het gemiddelde. In de grondtoestand variThgi JO)s]**-

complex zal het elektron vanwege de lagere endéigyier in eert-orbitaal gaan zitten dan in een
orbitaal de elektronconfiguratie van het complex'is

Deze configuratie kan door het volgende blokdiagvaorgesteld worde AL

In een tetraédrisch complex wijzen de dr@bitalen gerichter naar de liganden dan de wvee
orbitalen. Bijgevolg hebben deorbitalen in een tetraédrisch complex een hogeeegie dan de-
orbitalen (figuur 21b). De ligandveldsplitsingseagieD; (T staat voor tetraédrisch) is over het

algemeen kleiner dan in een octaedrisch complexdgelijk is Dr » gDO) omdat de d-orbitalen niet

Z0 nauwkeurig naar de liganden toe wijzen en oradatinder liganden voor de afstoting zijn.
Lichtabsorptie door ‘dcomplexen

Hett-elektron van het [Ti(kD)e]** complex kan aangeslagen worden

naar een van deorbitalen als het een foton absorbeert met en@gie

(figuur 22). Omdat een foton enerdjie heeft, waarirh de constante

van Planck is en de frequentie, wordt het geabsorbeerd als de

frequentie voldoet aan de betrekkibg = hn. De frequentien en de

golflengtel van licht zijn gerelateerd volgens=c/l , waarinc de
lichtsnelheid is. De volgende betrekking geldt nssen de
geabsorbeerde golflengte en de ligandveldsplitsinggie

hc
DO :I—
Dat wil zeggen, hoe groter de opsplitsing des ttekale goflengte van

het door het complex geabsorbeerde licht. Een FOJ** complex

absorbeert bijvoorbeeld licht van golflengte 510 nm flguur 22
66260 345 109098408 M J
D = foton S —3895%0 19
51040 °m foton

Vermenigvuldigen met de constante van Avogadrotgeef

_ 19 J o3 foton _ 5 J kJ
Dy =389540 7 —— x6,02240 < —— = 23540° — =235——

foton mol mol mol

Deze energie is ongeveer 10% van de totale bindireggie tussen het®fiion en zijn HO-liganden.
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1.4.1.2. De spectrochemische reeks

De golflengte van het geabsorbeerde licht kan gktomorden om de
ligandveldsplitsingsenergie in een serie versatillecomplexen te bepalen. Dsterk-veldliganden
liganden kunnen in een spectrochemische reeks gmrhikt worden naar da, CN', CO

die ze veroorzaken (tabel 7). Het is handig afjariden in de reeks onder de NO;

horizontale lijn zwak-veldliganden te noemen, emalboven sterk- en

veldliganden. Elk metaalioncomplex heeft met zwaldiiganden een kleinereNHs

D, dan met sterk-veldliganden. Een complex met zwelkiiganden absorbeert 2

dus bij langere golflengte dan een complex mekstetdliganden. Als we de

twee complexen [Fe(CNJ" en [Fe(HO)s]*" vergelijken, merken we op dat =

cyanide een sterker ligand is dagOHwaardoor het eerste complex een groteyen cr

D, heeft dan het tweede en dus absorbeert het cyamigdex bij kortere Br

golflengte dan het aquocomplex. I
zwak-veldliganden

tabel 7

1.4.1.3. Het effect van liganden op de kleur

Wit licht is elektromagnetische straling waarireaolflengten tussen
ongeveer 400 nm (violet) en 800 nm (rood) voorkormdds enkele
golflengten verwijderd worden uit een witte lichtiulel (doordat de
lichtbundel door een monster valt dat sommige gotiten absorbeert)
is het doorgevallen licht niet meer wit. Als roacht wordt
geabsorbeerd uit wit licht, is het licht dat ovgfbjroen. Als groen
verwijderd wordt, lijkt het licht rood. We zeggeatdie kleuren rood en
groen elkaars complementaire kleuren zijn: alsraekéeur verwijderd
wordt uit wit licht, krijgt dit de andere kleur. Dmomplementaire kleuren
staan in de kleurenschijf van figuur 23.

figuur 23

Als een stof blauw lijkt (een koper(ll)sultaato@osy bijvoorbeeld) absorbeert hij oranje (620 nm)
licht. Omgekeerd kunnen we uit de golflengte vandeabsorbeerde licht afleiden welke kleur de stof
heeft. Omdat [Ti(HO)s]** 510 nm-licht (groen) absorbeert, lijkt het compiears. Het is echter
belangrijk te beseffen dat de kleur van een veibmden heel subtiel effect is en zulke
voorspellingen kunnen misleidend zijn. Eén modilgid is dat verbindingen in een breed
golflengtegebied of in enkele golflengtegebiedehtlabsorberen. Bladgroen absorbeert bijvoorbeeld
zowel rood als blauw licht, waardoor alleen delgaoljten in de nabijheid van groen door de vegetatie
gereflecteerd worden. De volgende uiteenzettirggiszeer vereenvoudigde versie van wat werkelijk
plaatsvindt.

Omdat zwakke-veldliganden een kleine opsplitsingegezullen complexen ervan straling absorberen
van lage-energie/met lange golflengten. Lange gadften corresponderen met rood licht; dus in
eerste benadering zullen deze complexen groenggeedh aannemen. Zo zullen complexen met
sterke-veldliganden oranjegele kleuren hebbenv@int deels een verklaring voor het feit dat
toevoeging van ammonia aan een koper(ll)sulfaatsihg een kleurverandering geeft van blauw naar
violet - het sterk-veldligand Nkverdringt het zwak-veldligand water, waardoor bdsaaptie

verschuift naar hogere energie/kortere golflengae, oranje naar geel.

1.4.2. De elektronenstructuur van meer-elektroncomplexen

De elektronenconfiguratie vari-domplexen complexen men elektronen in de d-orbitalen van het
centrale metaalvolgt uit de regels van het Aufbauprincipe. Endyiet-orbitalen. Volgens het Pauli-
uitsluitingsprincipe kunnen er maximaat-6lektronen zijn in een complex (maximaal twee per
orbitaal). In de twee-orbitalen kunnen maximaal vierelektronen. We willem elektronen stoppen
in det- ene-orbitalen zodat de totale energie zo laag mogdijkVe gebruiken het energiediagram
vanFout! Verwijzingsbron niet gevondena voor octaedrische en dat aout! Verwijzingsbron

niet gevondenb voor tetraedrische complexen als hulpmiddel. e voorkomende viakke
vieromringing heeft een iets ingewikkelder diagramdat bespreken we hier niet.
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1.4.2.1. hoog- en laagspincomplexen

Bij d’- tot en met Boctaedrische complexen gaat elk elektron in een o . L
afzonderlijket-orbitaal zitten met parallelle spin (volgens dgealevan Hund). ¢ 0T
Een probleem is er mef-dctaedrische complexen. Het vierde elektron kan in 2
eent-orbitaal gaan zitten die al half bezet is en owideit dan afstoting van het 1]
andere elektron. Het zou ook deze sterke afstétimgien voorkomen door in e

een lege=-orbitaal te gaan zitten. Hierbij ontstaat ¢&configuratie. Dan

ondervindt het elektron echter meer afstoting van d . O]
liganden. De uiteindelijke configuratie is natupriiie ‘ L1 .
met de laagste totaalenergie. Bisgroot is (sterk-

veldliganden) en er dus een grote afstoting plaadsdoor de liganden, gedftde laagste energie.
Als D, klein is (zwak-veldliganden) zal er e€a'-configuratie komen.

Voorbeeld: De elektronenconfiguratie van eéeamplex

Voorspel de elektronenconfiguratie van een octaeldrd-complex met (a) sterk-veldliganden en (b)
zwak-veldliganden, en geef in beide gevallen hetaa@ngepaarde elektronen.

aanpak We moeten nagaan of de laagste energie verkrggeit met alle elektronen in deorbitalen
waarbij er sterke elektron-elektronafstoting pleistst, ofwel met enkele elektronen in emorbitaal.
Als de opsplitsind, groot is, kan de laagste energie verkregen wodden det-orbitalen te bezetten
ondanks de sterke elektron-elektronafstoting. 8ij kleineD, zullen er ook elektronen in een
orbitaal gaan zitten.

oplossing:(a) In het sterk-veldgeval komen alle elektronedet-orbitalen, sommige gepaard

Er is een ongepaard elektron.

(b) In het zwak-veldgeval bezetten de vijf o (M T — A AV A |
elektronen alle vijf orbitalen zonder paring. gnzi t5 t3 e’

vijf ongepaarde elektronen.

figuur 24

In tabel 2 staan de voorspelde configuraties voorotl d*-complexen. Merk

op dat er verschillende mogelijke configuraties zipor de dtot of

octaedrische complexen. In tetraedrische complexbat ligandveld altijd te

zwak om iets anders dan een zwak-veldgeval te kugaeen. Er is dan geen

noodzaak om een alternatieve configuratie te bekijEen ticomplex met

het maximum aantal ongepaarde elektronen noemeemmoog-

spincomplex, dat met een minimum aantal ongepasledktronen een laag-

spincomplex. Tetraedrische complexen zijn altij@drspin. Voor @ (b)
octaedrische complexen kunnen we, als er altereatenfiguraties zijn,

voorspellen of een complex hoog- of laag-spin galdoor te kijken waar de liganden in de
spectrochemische reeks staan. Bij sterk-veldliganmgewachten we een laag-spincomplex en
omgekeerd (figuur 24).

tabel 2
aantal d-elektronen  configuratie in: octaedrische emplexen tetraedrische complexen
d tt e
o t? &
o t? ett
laag-spin hoog-spin
d* t! t’e' et
o t° t’e? et
o t° t'e? et’
d t%e’ t°e’ e't®
o t°%e e't!
d’ t%® et
le t664 e4,[6
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1.4.3. De magnetische eigenschappen van complexen

Een verbinding met ongepaarde elektronen is pamaetisgh en wordt in een magneetveld getrokken.
Een stof zonder ongepaarde elektronen is diamaghetin wordt uit een magneetveld geduwd. De
twee soorten stoffen kunnen met het apparaat ganrfi25 onderscheiden worden: een monster wordt
opgehangen aan een balans zo dat het hangt tusgeateth van een elektromagneet. Als de magneet
ingeschakeld wordt, wordt de paramagnetische stbét veld getrokken en lijkt dus zwaarder te
worden. Een diamagnetische stof wordt uit het weddgeduwd en lijkt een kleinere massa te krijgen.
Veel d-metaalcomplexen hebben ongepaarde d-elektren zijn dus paramagnetisch. We hebben
zojuist gezien dat een hoog-spihadmplex meer ongepaarde elektronen heeft daneagpsipin &
complex. De eerste is dus sterker paramagnetiselosdt dus sterker in een magneetveld getrokken.

figuur 25

Of een complex hoog-spin of laag-spin is hangtsaf de aanwezige liganden: sterk-veldliganden
geven aanleiding tot laag-spincomplexen en dus paakmagnetisch gedrag, terwijl zwak-
veldliganden hoog-spin/sterk paramagnetische staifgeveren. Dit suggereert dat het mogelijk is de
magnetische eigenschappen van een complex te weeamdoor de liganden te veranderen.

Zoals we gezien hebben is er een nauwe relatieriudss spectroscopische en magnetische
eigenschappen van d-metaalcomplexen. In een watteniger bespreking kan hieraan de
thermodynamische stabiliteit (en tot op zekere t@bgn labiliteit) toegevoegd worden. Al deze
eigenschappen hangen af van de ligandveldsplissiigomen samen in een gemeenschappelijke
theorie.

1.4.3.1. Permanent magnetisch moment
Het permanent magnetisch moment van een molectstiaam uit de bijdrage van de spins van alle
ongepaarde elektronen in het molecuul met eenll:sn[ba'a(zlkwantumgetas(}/2 1 % etc). Het
magnetisch momembvan een molecuul wordt gegeven daoe ge,/SiS+15 ng

J

Hierin isg. de elektrorg-factor = 2,0023 eng is het Bohrmagneton——e— =02740 24_~
2mg Tesla

. n : :
Als een overgangsmetaabngepaarde elektronen heefBis 5 Het spin magnetisch moment wordt

dan: ny =21/%‘% +1j=1/n(n+2)
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Fysische Chemie

2.
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2.1. Samengestelde evenwichten

2.1.1. Algemeen

Voor het rekenen met samengestelde (zuur-basenpéstgen is het volgende nodig:
zuurconstant&, van alle aanwezige protolyten (stoffen betrokkigmedn protonoverdracht)
evenwichtsconstante van watk; = [H:O'][OH ]
massabalarissom van alle concentraties van een bepaald elgktr
b.v. 0,5 M HPQ,

0,5 = [HPO] + [H:PO; ] + [HPO” | + [PO*]

ladingbalans een elektrolytoplossing is in zijn geheel nedtraa

b.v. in een fosforzuuroplossing: totaal aantal {i@ge ladingen is totaal aantal negatieve ladingen.
[H30'] = [H.POS | + 2[HPOZ ] + 3[PO | + [OH]

Als je evenveel (onafhankelijke) vergelijkingen hals onbekenden, los je dit stelsel vergelijkingen

op met de ‘kunst van het verwaarlozen’.

Een term isverwaarloosbaat.o.v. een andere term terml <0,01(0,05)

ermr 2

2.1.2. Meerbasische zuren |

2.1.2.1. pH -afhankelijkheid van de oplosbaarheid van suléd.

voorbeeld 1

Gegeven: 0,10 M verzadigde waterige oplossing v&h(B5°C en 1,0 atm)
opstellen vergelijkingen

_[H30"][HS ]

HS(ag) + HO() ® HS(aq) + HO'(aq) K ;o= H3O ST _ 5 pe 7
[H2S]
11 2-
HS (ag) + HO() ® S (aq) + HO'(aq) KﬁZ% = 1,240
H,O(l) ® H;O'(aq) + OH(aq) Kw=[H30"[OH ]=1,0&0 "

[H,S] + [HS] +[S*] = 0,10
[Hy0'] = [HS ] + 2[S*] + [OH]

vereenvoudigen:

de oplossing is zuur: @' > 10 >> [OH]; dus [OH] = 0 in de ladingbalans
K. is zeer klein$ 10 *3); er wordt dus vrijwel geen’Sgevormd:

de ladingbalans wordt: §@'] » [HS]

de massabalans wordt: 8] + [H;0] » 0,10 mol L*

K, is ook klein  107)  [H30"] « [H,S]  [H»S]» 0,10 mol L*

Uit K,; enK,, kunnen [HS] en [§'] berekend worden.

]2

+ - +
K 71= [H3O™IIHS]_[H30™1"_ 5 047 ; qus:
[H2S] 0,10
[H;0]=[HS]=1,70"
[ @2-
22: [H3O ][S ] = [SZ-] = 1’Mo—l3
[HS']
voorbeeld 2

Dezelfde oplossing uit voorbeeld 1 met 0,25 M Hgjlessing
Hetzelfde blijft: [H,S] = 0,10 mol L*

maar: [HO'] = 0,25 mol L* (HCl is volledig gedissociéerd)
Uit K,; enK, volgt:
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[HS] =Ky [HZSE =1,2&0 "'mol L'*
[H307]
[HS']

[H30"]

[S*] =Ky = 4,840 % mol L'

2.1.3. Meerbasische zuren Il
2.1.3.1. Titratie van een meerbasisch zuur

1 algemeen:

Bij titratie van een willekeurig meerbasisch zuouwv( een driebasisch zuugZ) met een base worden
in al of niet gescheiden stappen de verschillemd®pen van dit zuur verwijderd:

. i _[HY[H,Z7]
HZ @ H' + H,Z K1= Tzl (1)
HZ B H +HZ _[H*1[HZ*] @
[H2Z]
HZZ @ H'+Z* 3:m (3)
[HZ?]

Tijdens de titratie stijgt de pH en daarom hoojelie pH waarde een bepaalde ionensamenstelling
van de oplossing. Voordat we de titratiekromme daenekenen, kijken we eerst naar de
samenstelling van de oplossing als functie vanHtesendistributiediagram Zo'n diagram laat zien
hoe bij een gegeven pH (b.v. in een gebufferdessiphg) de oplossing eruit ziet. Kijken we
bijvoorbeeld naar een vierwaardig zuur als EDTA,wla aangeven als M, dan blijkt dat bij pH = 2
de vormen HY, H;Y™ en HY? voorkomen, terwijl HY en Y" nauwelijks worden aangetroffen. Dat
is belangrijke informatie omdat uitsluitend ¥net metaalionen kan complexeren (zie pagina 48).

2 het distributiediagram:
Voor een driebasisch zuur kunnen we de diversecoaypsonenten alsactiesvan de totaal
ingebrachte hoeveelheid zuur definiéren:

- 2-
Lozl Mz _[HZP

[Z° ]
2 1 0
Czuur Czuur Czuur Czuur
Op grond van de massabalans geddtra, +a; +apg=1

Met behulp van de evenwichtsvergelijkingen (1) (Bnkunnen we nu alle fracties als functie an
en H uitdrukken:

_[HoZ' ]_[HaZ] [HZ']_ ks

2 3 + (4)
Czuur  Czuur [H3Z] [H7]
en op overeenkomstige wijze:
a,=a,x 2=g xKiK2 (5)

SCNIRRNTNE

—. K3 __  KiK2K3

_al [H+]_a3 [H+]3

Bovendien is M uit te drukken als functie van [H

a (6)

0

1 _ Cuur

az [H3Z]
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Invullen van:
1 [HZ] +[sz'] .\ [2%]

Couur = [HaZ] + [HoZ ] + [HZZ] + [2%] geeft:

3.3 [H3Z] [H3Z] [ng]
Hieruit volgt met behulp van de vergelijkingen t/h (3):
i:1+ Ki | KiK2  Ki1K2K3 )

a, W7 W% WP
Ook voor 14,, 1/a1, 1/a, zijn met behulp van deze vergelijking vooaién de vergelijkingen (4) t/m
(6) uitdrukkingen als functie van [Hte geven:
+
i:[H ]+1+ K2 +K2K§’ (8)
a, Ki [HT [H*]

I e G 5 PO ©)
KiK2 K2 [H*]

+13 +12 +
A _ W R HT (10)
a, KiK2K3 K2K3 K3
We kunnen dus nu de samenstelling van de oplosaeggeven als functie van de pH. Natuurlijk ligt
het maximum vam; (dus van [HZ]) bij zo laag mogelijke pH en het maximum vag(dus van [2])
bij zo hoog mogelijke pH. Het lijkt echter moeil§kin te zien bij welke pH waarden de andere
soorten deeltjes een rol spelen. Dit laatste biijkh vrij eenvoudig te zijn.
a) Herschrijven van vergelijking (4) geeft:

1
al

a_ K1

a, [H']

Voor a, = as geldt dus:[K—i] = pH = K,
H

Op overeenkomstige wijze volgt uit de vergelijking®) en (6) voor; = a,: pH = K, en voor
ao=a; pH=Ks

b) Vergelijking (8) geeft H, als functie van [H. Voor een maximum ia, moet dus een minimum
in 1/a, als functie van [H ontstaan. Dan moet gelden:

gL
612 _i_ K2 _ 2K2K3
dH*] Ko [H']® [H']P
Als de derde term uit het rechterlid van deze Vikiygg
verwaarloosbaar is wordh, maximaal als:

1. K2 _pendus bij: pH PKq *PKa

Ki [H*]? 2

Op overeenkomstige wijze kan uit vergelijking (@rékend
worden dat; maximaal is als:

DH = PK2 ’zprs

In figuur 26 is het op deze manier verkregen
distributiediagram voor H#PO, (pK; = 2,23; K, = 7,21 en
pKs = 12,32) weergegeven.

figuur 26 Distributiediagram van fosforzuur

Uit dit distributiediagram kan afgelezen worden elapH gebieden bestaan waar, bij benadering,
slechts één soort deeltjes wordt aangetroffen jjteraoit meer dan twee soorten tegelijk aanwezig
zijn. Daaruit blijkt dat de verschillende ionisati@ppen van #PO, onafhankelijk getitreerd kunnen
worden. Niet voor alle meerbasische zuren is digkgal. Soms kunnen wel drie, of zelfs vier,
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soorten deeltjes tegelijk aanwezig zijn, afhankelgn de waarden van de diverse zuurconstanten. Als
we voor een willekeurig driebasisch zuwZHle eerste en de tweede ionisatiestap tot op lilbenw
scheiden, dan moet gelden:

H3Z £10%(12)  en gelikijdig:.H2Z] = 17 (12)
[H2Z7] [HZ*]
Hieruit volgt dat:
[H2Z'] JH2Z 1 _ K1, 10°
2-
[H3Z] [HZz*] K2
Scheiden van beide ionisatiestappen tot op 1 %dssnabgelijk alsK; 3 10 xK,

3 titratie van een driebasisch zuur met NaOH

12— : g
rooT : ; r molfractie
10r---1 | i .“ -
e i i | 1 c(H32) NaHZZ)____..-' C(NazH;)
o A
- R N
6 i A H — _ c__(-NaO H)
4 O G MO |
R R sE R === _ ___.-(":(NaH2 ____.-C'(NazH ____..C'(Na32) /
2 demmboob e 0% 100 200 300 350
P [P R RN | D .
0 ! ! ! ! ! —— zuur deeltje
100 200 300 : . ‘g
percentage neutraisatie—» basisch deeltje percentage neutralisatie
figuur 28 titratie van fosforzuur figuur 27 titratieschema

Als we aannemen dat aan de voorwaarde voldaan dedeerschillende ionisatiestappen voldoende
gescheiden zijnk; 3 10 xK, enK, 3 1P xK3), kunnen we bij het berekenen van de titratiekr@mm
(figuur 28) van een driebasisch zuur de verschikeneutralisatiestappen als volledig op zichzelf
staand beschouwen. Schematisch worden dan de dtaatiapen zoals weergegeven in figuur 27.
Bij 0% neutralisatie gaat het dan uitsluitend ontdidsociatie van het éénbasische zwakke zydr H
bij 300% om de hydrolyse van het zout;Rlanet hydrolyseconstantg,/Ks; en bij > 300% om de
sterke base NaOH.

In de tussenliggende gebieden gaat het om buffessisigen van de zurensd NaH,Z en NaHZ,
zodat in eerste benadering bij 50% geldt pHz, jbij 150% pH = K, en bij 250% pH = Ka.
Bijzondere aandacht verdienen de punten 100% e¥20thdat NakZ en NaHZ niet alleen
hydrolyseren (waarbij ze zich als base gedrageayrmok een proton afsplitsen (zuur gedrag). Zo
spelen in het 100%-punt de volgende reactievekimdign een rol:

(NaH,Z ® Na' + H,Z")

+ 2-
H.Z @ HZZ +H' K, = [H1HZ™]

[H2Z7]
HZ +H0® Hz+oH  Kw_[OH lH3Z]

K1 [Hoz"]

H,0 & H'+OH Kw = [H'][OH]
ladingbalans [M + [Na'] = [OH] + [H,Z'] + 2[HZ*]
massabalans 1 Coout = [NA']
massabalans 2 Cauur = [HaZ] + [HoZ'] + [HZ*]
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Indien we er echter vanuit gaan dat in het 100% galdt dat de fractie 44" maximaal zal zijn
(maximum voora; (a, = [HoZ /), dan blijkt dat voor de pH in het 100% punt galden:

pH = P Kl';p K2

Opmerkelijk is dat de pH voor 100% neutralisatiacde gemiddelde waarde heeft van de pH
waarden voor 50 en 150% neutralisatiesgaben pHsoo liggen dus symmetrisch t.0.v. g, (in
eerste benadering). Voor 200% kan op analoge wigzrelen afgeleid: pH %

De derde sprong in de titratiecurve is niet of nalijiks zichtbaar als delf te groot is{ 10). In dat
geval komt de enige informatie die oweyverkregen kan worden uit de pH bij 200% neutréiisa
geeft de titratiekromme weer voor de titratie v [ H;PO, oplossing.

2.1.3.2. de rol van koolzuur bij titraties
Koolstofdioxide lost enigszins op in water, waaHyO; ontstaat: HO + CQ © H,CO;

k = [H2C0dl _ 5 547 (1)
[coZ]
H,CGO; geeft vervolgens aanleiding tot de volgende evehtigh:
H,CO; ® H"+ HCO; K';=1,%0"* (2)
HCO; @ H'+CO% K,=5,640" (3)

Combinatie van vergelijking (1) en (2) geeft:
_ [H*I[HCO3] JH2CO4l _[H'I[HCO3] _

Ky =K4K 4,407
[H2COg] [CO2l [CO2l

We vervangen daarom gemakshalve de vergelijkingjeear( (2) door:

CO+ H,0 ® HCOy +H' 4)

Koolstofdioxide gedraagt zich, opgelost in waters dls een zuur en kan daardoor storend werken bij
titraties. Onder normale omstandigheden is de auretiee CQ in een oplossing ongeveer
1,440° mol L'* en in een met CQverzadigde oplossing zelfs1® > mol L, zodat vrij grote fouten
kunnen ontstaan als,B80; bij een titratie als storende factor optreedt. @arte gaan bij welke pH van
de te titreren oplossing of de titervloeistof kaalz mogelijk een storende rol speelt, kunnen we de
fracties van de verschillende soorten deeltjesinatgelijkingen (4) en (3) schrijven als:
. 2-

a,= [Col . a, = [HCO3] . ag = [Co3’]

Ckoolstofdbxide Ckoolstofdbxide Ckoolstofdbxide

figuur 29 Distributiediagram van koolzuur

Nu kan voor de verschillende
fracties een distributiediagram
verkregen worden (figuur 29). Uit
het distributiediagram kunnen we
aflezen dat voor pH pK;

(pKy = 6,36) hoofdzakelijk
koolzuur in niet-geioniseerde vorm
(0,3% HCO; en 99,7% CGQ) in
oplossing aanwezig is. Voor

pH pK; (pK; = 10,25) kunnen we
aflezen dat hoofdzakelijk GO in
oplossing aanwezig is, terwijl voor
pK: pH pK; hoofdzakelijk HCQ in oplossing aanwezig is.
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2.1.4. Metaalcomplexen

In het algemeen zal een metaalion metreenodentaaligand, d.w.z.

met een ligand dat slechts één elektronenpaareg@ocomplexbinding

ter beschikking heeft, meerdere complexen kunnemeo die qua

stabiliteit niet ver uiteenliggen.

Zo zijn van Nf* en NH; de structuren Ni(Ng#*, Ni(NH3),>,

Ni(NH3)s%*, ..., Ni(NH3)¢>" bekend; voegt men bepaalde concentratie

van Nf* en NH, bij elkaar, dan zullen gezien het geringe versichil

stabiliteit, verschillende van deze structurenjgglilig in de oplossing figuur 30 Complex met

voorkomen. De complexvormingsreactie varii'n NH; is dus bepaaldethaandiamine

niet éénduidig te noemen. Op basis van die

reactie is een titratie dus nauwelijks uitvoerbaar.

Elk ligand stelt hier slechts één elektronenpaar

ter beschikking van Ni, dat 6

coordinatieplaatsemeeft. Polydentate liganden

geven eenduidiger complexen. Dit soort liganden
figuur 31 EDTA heeft per deeltje meer elektronenparen

beschikbaar voor complexvorming, die het

centrale ion zonder sterische problemen octaéddbtdgtraédrisch kunnen omringen. Een voorbeeld

van een bidentaat is 1,2-ethaandiamine (ethyleemdé figuur 30). Bij dit ligand kunnen beide

stikstofatomen een codrdinatieve binding met heaal®n aangaan, vanwege de ethyleenbrug.

Methaan- en propaandiamine zijn als bidentaat m@adler geschikt.

Een zeer bekend ligand dat zorgt voor een octaddrismringing is EDTA

(ethaandiaminetetraazijnzuur, figuur 31).

HO,C—CHj3 CHy—CO,H

figuur 32 Zestandig complex met EDTA

Dit is een vierwaardig zuur, dat in volledig gedisigerde
vorm als hexadentaat kan optreden, figuur 32.

R’ (e} R' o)
/ | /
R— N— CHy—C P a— R— N— CH;—C
"o °l pE
H 0
R’ R' figuur 33
® , |

R— 'T'— R + HO <«—= R—N—R" + H,0O*
H :
figuur 34
De complexvorming met EDTA is dus pH afhankelijlev@n we EDTA weer alsff, dan is dus
alleen Y" geschikt voor complexvorming.,M heeft in water bij kamertemperatuur de volgente p
waarden: §; = 2,0; X; = 2,7; K; = 6,2; (K; = 10,3.
De eerste twee tamelijk lage waarden komen overedreen dissociatie van een relatief sterk
carbonzuur. De laatste twee (met narkg) zijn onverwacht hoog, misschien door een
zwitterionstructuur met een geprotoneerd stikstafat (figuur 33). De zuurconstante heeft dan
betrekking op het evenwicht in figuur 34). Het dmitiediagram van EDTA (figuur 35) is nu
eenvoudig samen te stellen. Bij een gebufferdessiig met pH 8,5 met voornamelijk HY wordt
het complex gevormd volgens:

M™+ HY® @ MY®™9* 4 4t
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K diss

4

Voor de dissociatieconstante geldt degs{pH = 8,5) =

Kgiss heeft betrekking op MY 9" @ M™ + Y*
Bij een gebufferde oplossing met pHt,5 is voornamelijk BY* aanwezig en geldt:
Kais{pH = 4,5) - Kass

KsK4

Het gebruik van een gebufferde oplossing bij demervorming met EDTA is belangrijk vanwege
het vrijkomen van H

EDTA complexeert met zeer veel metaalionen. Vaatkineen bij zo laag mogelijke pH om vorming
van ongewenste metaalhydroxiden tegen te gaan.

figuur 35 Distributiediagram van EDTA
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2.2. Thermodynamica

2.2.1. Enthalpie

Volgens de eerste hoofdwet van de thermodynamilck B = q + w of in woorden: de verandering
van de inwendige energie van een systeem is galijkde hoeveelheid warmte die aan het systeem
wordt overgedragen plus de op de het systeem tggrarbeid. Bij volumearbeid gelBtv = - pDV.
Hierin isDV de volumeverandering van het systeem: als de \edubeid positief is, wordt het
systeemvolume kleiner. Bij een proces waarbij di& @onstant wordt gehouderbijvoorbeeld in een
reageerbuis geldt:Dg=DU + pDV =D(U + pV) = DH (wantVDp = 0). De toestandsgrootheitl
noemt men denthalpie
De verandering van de enthalpie bij een chemisehetie wordt deeactie-enthalpiegenoemd. De
grootte ervan wordt uitgedrukt in J rioén is afhankelijk van de temperatuur en, in miedeate, de
druk.
De standaard reactie-enthalpiél® heeft betrekking op de reactie bij standaardgfykvaarvan de
internationaal overeengekomen waarde 1 barR&) bedraagt (vroeger 1 atm = 101325 Pa) en
standaardtemperatuur 26 (298,15 K).
Met de wet van Hess kunnen verbanden tussen diereathalpieén worden gelegd. Daarom is het
zinvol van elke verbinding de standaardvormingsaipik DH® (ook wel metH° aangeduid) te
kennen. Dit is de enthalpieverandering bij de vognzan 1 mol van een verbinding uit de elementen
in hun referentietoestand (temperatuur iSQ%®n druk is 1 bar).
Voor een chemische reactie: reactar@eproducten geldt:
D’Ho =- Horeactanten+ Hoproducten
HeactantedS de som van de vormingsenthalpieén van alleaaten ofwelDH° = n;Ds H °(i)

I
Hierin is i elke aan de reactie deelnemende stehis de erbij horende stoichiometrische coéfficiént
(> 0 voor producten, < 0 voor reactanten).
voorbeeld N, + 3H,® 2 NH;
DH® = 2DH%(NH3) = - 0,9244.0° J mol*

2.2.2. Entropie

De grootte van dentropieS (dSwordt gedefinieerd alg_l_ﬂ) van een stof kan experimenteel worden

bepaald en hangt af van temperatuur en druk. Degathijp° en 25°C wordt de standaard- (of
absolute) entropi& genoemd. De verandering van de entropie bij eemidthe reactie wordt
gegeven door:
D'S) =- S) reactanterit S) productenOfwel:
DS = nis®()
|
voorbeeld N, + 3H,® 2 NH;
DS =-S(N,) - 33°(H,) + 2°(NHg) =-191- 3x131 + 2x193 =-198 J K mol'*

2.2.3. Gibbsenergie

Een belangrijke grootheid bij chemische reactieteiGibbs energid€s, ook wel de vrije energie of de
vrije enthalpie genoemd. Bij constante temperakumnenD,G enD,G° worden berekend.

DG = verandering van Gibbs energie (gedeelte vamdegee dat kan worden omgezet in arbeid)

Bij benadering geldt 0olD.G(T) = DH(298) —TD,S(298)

Met andere woorden in een niet al te groot tempargebied zijrDH® enD.S’ constant en dus
tamelijk onafhankelijk van de temperatuur.

voorbeeld N, + 3H,® 2 NH;

DG (400 K) =- 0,92440° - 400 x- 198 =- 1,32&0" J mol*
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2.2.4. Evenwichtsconstante

Voor een component i in een systeem geldt:

m=m’+RTIn a ofwelg,=g°+RTIn g

m =g; = G per mol i dechemische potentiaal

g is de activiteit van component i.

De activiteit of effectieve concentratie is een eisieloze grootheid die afhankelijk is van de
concentratie van de desbetreffende stof. Het verbaat de concentratie wordt gegeven door de
activiteitscoéfficiéngg. Deze laatste is gedefinieerd daor g(c/c’) metc®® 1 mol dm?®. De
activiteitscoéfficiént van een opgeloste stof isaaikelijk van de concentratie, het soort oplosniidde
en uiteraard de druk en temperatuur.

Toepassen op de reactie aA + BBpP + qQ

DG = Sn;g(i); dit levert na enig herschrijven:
i

P yq A
a
DG =DG’+ RTInP—XaQb
aAa xag
Bij het verloop van veel chemische reacties gaatakrde vars door een minimum. Dan is er sprake
van een chemisch evenwicht B = 0

( DH- T.DS=0 p,s=2,
ev
ape Xac
Bij chemisch evenwicht geldt duSiG® = - RTIn —°—2% =-RTInK
aae™ABe

Hierin isK de thermodynamische evenwichtsconstante. Dezgésghreven worden als:
cP x4 ) gp ng

= e RO M tE S = nizpeg-a-b
CaeCBe 9a.e’9Be [

c® is referentieconcentratie (vaak 1 mobL

Het eerste lid aan de rechterzijde van de vergegjjkde concentratiebreuk) wordt in de praktijk

gebruikt als (meestal niet dimensieloze) concemltetenwichtsconstante..

Voor verdunde oplossingen van niet-elektrolyteg gelijk aan 1. Bij elektrolyten is dit pas het geva

bij uiterst lage concentraties.

Indieng = 1 wordta gelijk aan de dimensieloze concentratie.

Bij gasreacties gebruikt men in plaats van de #etia de eveneens dimensieloze groothmipo’;

hierin isp; de partiaaldruk van component i ghde referentiedruk (vaak 1 bar).

Een analoge afleiding levert dan:

(pp,e/ po)p >‘(pQ,e/ po)q =- RTInK
(pA,e/ po)a{pB,e/ po)b

K is de evenwichtsconstante, uitgedrukt in de gartéukken bij evenwichpa . etc. Het is weer een
dimensieloze grootheid, die afhankelijk is van ékagzen standaarddryR.

Vaak wordtp® in deze betrekking weggelaten. Men werkt dan reehdestal niet dimensieloze
evenwichtsconstante, (zie onder).

De (thermodynamische) evenwichtsconstahen de (praktische) evenwichtsconstafeijn aan
elkaar gerelateerd via:

_no _
K:Kp(po) H; Mot — 1

DG’=- RTIn
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Als DG’ » 0 (mogelijk als het teken vdnH enD,S hetzelfde is) leidt dit vaak tot evenwicht.
AlsDG°<0 @OH<0enDS>0) aflopende reactie (beter: de reaktia spontaan verlopen; de

thermodynamica doet geen uitspraak over de reaeliesid)
AlsDG°>0 @OH>0enDS<0) géén spontane reactie

(0]
DG°(T) =- RTIn K kan geschreven worden &s’ - DVTH =DS=RInK
voorbeeld N, + 3H,® 2 NH;
5
RIn K(400 K) =- 198 + 292%0" _ 334 k=530
40C
2.2.4.1. verband tussen Ken K,
Voor een homogeen evenwicht a A + #Bp P + g Q geldt:
p|P q
De (concentratie)evenwichtsconstamptg= %
[Al248]e
) . . PPe*POe .
Bij gasreacties wordt ook vaak de (druk)evenwiabristante<, = ﬁ gebruikt.
pA,exp B.e
Er is een verband tuss&genK:
Voor ideale gassen gelgfy =nRT p;= % RT=¢RT
p: = partiele druk van gasg; = concentratie van gas i
P xpd +
Pp*Pq _ [PIP[Q]Y (RT)P™ ,
p= 2= PITQ] Y( ) Kp =K X(RT)M waarnme= i

PAxpe [ATBI° (RT)™ |
In plaats van de molariteitin mol L'* wordt in de fysische chemie vaak melaliteitmin mol kg*

gebruikt; de hoeveelheid opgeloste sief kg oplosmiddeHet voordeel van deze maat voor de
concentratie is de onafhankelijkheid van de tentpera

2.2.5. Faseleer

De faseleer is een onderdeel van de chemische dkdgmamica dat zich bezig houdt met de studie van
verschillende aggregatietoestanden en overgangsariuie toestanden, fdseovergange(zoals bv.

op het smeltpunt en kookpunt).

De eenvoudigste faseovergangen zijn die tussep sisft vioeistof en gasfase. Veel stoffen echter
vertonen verschillende vloeistoffase en/of versehde vaste fase: ijs komt bijvoorbeeld in tenn@nst

9 verschillende fasen voor. De verschillende fdagmen stabiel zijn bij verschillende temperaturen
en/of drukken. Ook kunnen ze, zoals bijvoorbeeturdint (dat alleen kan ontstaan onder enorm hoge
druk en bij hoge temperatuur) als metastabielaaodsblijven bestaan wanneer de condities
ongunstiger worden.

Echt interessant wordt de faseleer wanneer mengsetien bestudeerd. Sommige vloeistoffen zoals
water en alcohol zijn altijd in elke verhouding rgeaar, anderen zoals water en olie zijn altijdfslec
mengbaar. Andere mengsels kunnen bij verschilléemi@eraturen verschillend gedrag vertonen.
Mengsels kunneontmengingsertonen.

Ook bij mengsels van vaste stoffen kunnen soojkgediffecten optreden, die een dramatisch verschil
kunnen uitmaken in de eigenschappen van materiaters wit uitgeslagen chocolade het gevolg van
een faseovergang, en zo ook tinpest.

2.2.5.1. Fasediagram

De stabiliteit van fase en de gerelateerde mengbahvan stoffen wordt vaak weergegeven in een
fasediagrandat in een grafiek de compositie van een 2-compmsysteem tegen een externe
variabele als de temperatuur uitzet, of de comigogéin een 3-componentensysteem bij vaste
omstandigheden.
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2.2.5.2. Metingen aan faseovergangen

Dat een faseovergang onder bepaalde conditiessibetoptreedt betekent dat de twee fasen onder
die condities een gelijke vrije energie hebberkdtr bij zo'n faseovergang enthalpie vrijkomen tgrwi
de entropie van het systeem afneemt, of andersom.

Wanneer aan een systeem dat geen faseovergangntesarmte wordt toegevoerd, neemt daardoor
de temperatuur continue toe. Tijdens een faseomgrgehter wordt (een gedeelte van) de toegevoerde
energie gebruikt om de faseovergang plaats te laten

vinden, en kan een plotselinge verandering worden

waargenomen in de snelheid waarmee de temperatu

toeneemt. Hierop berusten technieken om

faseovergangen te kunnen waarnemen

(microcalorimetrie).

Een voorbeeld uit de dagelijkse praktijk is een pan

water op een vuur: De temperatuur van het watenne

snel toe totdat de faseovergang vloeistof naar damp

begint. Op dat moment blijft de temperatuur stabgel

het kookpunt van 100 °C totdat al het water in

dampvorm is overgegaan.

De verzameling kookpunten bij verschillende druk

noemt men de kook- of damplijn. Figuur 36 Vereenvoudigd fasediagram van water
Clapeyron heeft voor het verloop van de damplijm ee

vergelijking afgeleid:

dp DyH

—_: hierin isD,H enDB,V resp. de enthalpie- en de volume-veranderingdsijlampen
dar - TDV

Het molaire volume van een gas is zoveel groterdddivan een vioeistof dBtV » V(g). Voor een

ideaal gas geld¥,(g) = R_F;I'. Dit levert vergelijking van Clausius-Clapeyromebenadering):

dinp _ DyH

dT RT?
Terwijl deze faseovergang erg duidelijk is en oak kvorden waargenomen zonder de temperatuur in
de tijd te volgen, kunnen andere faseovergangesulatiel zijn dat er geen enkele andere manier is om
ze betrouwbaar waar te nemen.
Een faseovergang in een kristallijn materiaal kak worden gevolgd door het maken van
kristallografische metingen. Hieruit kan vaak intallevorden vastgesteld wat er in de stof verandert
tijdens de overgang.

2.2.6. Evenwicht tussen vloeistof en gas

Water kookt normaal gesproken bij 100 °C. De P d
luchtdruk is dan ongeveer 1 bar. Maar in een o O
snelkookpan kan het veel warmer dan 100 °C zijn

zonder dat water gaat koken. Dat komt omdat de o O
snelkookpan hermetisch van de buitenlucht is ‘;"
afgesloten, waardoor de druk ook veel hoger kan o K o

zijn dan 1 bar. Hoe hoger de druk, des te hoger lic figuur 37 lllustratie van een evenwicht tussen
het kOOkpUnt. D00r met de druk te Spelen, kunner Waterdamp (Wlt) en vloeibaar water (b|auw) in

we dus water bij een andere temperatuur laten een afgesloten vat. Links: de hoeveelheid water
koken. die verdampt en condenseert is gelijk. Rechts: De
druk in het systeem is overal gelijk (mits de
bellen groot zijn). Gemakshalve wordt voorbij

Het lijkt alsof we altijd water in vloeibare vorm .
gegaan aan de oppervlaktespanning.

hebben als de druk in een gesloten vat maar hooc
genoeg is. Zolang er evenwicht is tussen de viofeist
en het gas in het vat, loopt de temperatuur irvaeop als we de druk vergroten. Dit is geillustiee
figuur 1.
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2.2.6.1. De fluide fase

De druk en de temperatuur waarbij de damp en dasttof niet meer in evenwicht met elkaar kunnen
zZijn, worden respectievelijk de kritieke druk enldigieke temperatuur genoemd. Boven de kritieke
temperatuuil,, bestaat er geen waterdamp en geen vioeistof M#awvordt de fluide fase genoemd.

In figuur 2 en 3 is de overgang
naar de fluide fase nogmaals il
beeld gebracht.

De bijbehorende dichtheden
volgen uit het onderste plaatje.
Naarmate de temperatuur stijg
kruipen de dichtheden van
vloeistof en gas naar elkaar toe
Boven de kritieke temperatuur
T« is er geen onderscheid mee

tqssen .gas en vioeistof. De. figuur 38: 1. evenwicht, 2. vloeistofspiegel verdiyit, 3. fluide fase. Boven de
dichtheid van h_et systeem Is kritieke temperatuur hebben we geen damp en vloeist meer, maar een

dan | en de bijbehorende druk zogenaamde fluide fase. In het kritisch punt verdvjit het onderscheid tussen
P« Voor water geldt dat gas en vloeistof.

Tiw=920 °C emp= 221 bar.

Voor de aardolie-industrie is het noodzakelijk o1

het gedrag van vloeistoffen bij hoge druk en

temperatuur te kunnen voorspell@g.enpy, zijn

bruikbare parameters in de aardolie-industrie.

Kritieke eigenschappen zijn bijzonder belangrijk

in de aardolie-industrie. Daar probeert men een

mengsel van alkanen te scheiden doordat

verschillende alkanen een verschillend kookpur

hebben. Voor een proces als bijvoorbeeld benz

maken is het noodzakelijk een aantal fysische

eigenschappen van deze alkaanmengsels te

kennen, zoals dampdruk, viscositeit, dichtheid,

warmtegeleidingcoéfficient. De samenstellinger

van de mengsels verschillen enorm van elkaar.

Het is onmogelijk om de eigenschappen van all

mogelijke mengsels experimenteel te meten.

Daarom gebruikt men vaak empirische (empiris

= proefondervindelijk) formules om deze

eigenschappen te voorspellen. In deze empirisc

formules zijn de kritieke temperatuur en kritieke g, 39 pe grafiek geeft aan bij welke druk en
dichtheid zeer belangrijk! Weet je de waarde va temperatuur de twee fasen in evenwicht met elkaaiijn.
deze parameters, dan kun je een groot aantal  In het bovenste plaatje staat op de verticale as diuk

eigenschappen voor temperaturen lagerigan P tewil iln he: C;f”derStte p'a‘i,ttie detdi&htpgdﬁnlvage
Vrlj nauWkeurlg VOOFSpellen gas- en vioeistoriase staan ultgezet. Met benulpivae

gestippelde lijnen kunnen we heel gemakkelijk bij en
Voorbeeld van een emiprische formule die de  bepaalde temperatuur de druk van de gas- en
toestand van een stof beschrijft is de van der ~ Vioeistoffase opzoeken.

Waalsformule.

2.2.6.2. Vanderwaalsformule

Een voorbeeld van een empirische formule met diekel temperatuur als parameter is de
zogenaamde van der Waalse vergelijking. Deze \igiiggl geeft het verband aan tussen dipk (
molair volume V) en temperatuufT voor een groot aantal niet-ideale gassen

54 NSO 2007 Theorie



|o+vi2 (V- b) =RT (1)

Voor een zeer groot aantal stoffen blijkt de van\WWaals vergelijking goed te werken wanneer aen b
op de volgende manier van de kritieke temperattyren druk py)) afhangen:

22
a= 2R (5
64py,

8Pkr

2.2.6.3. Modellen in de aardolie-industrie

Een ernstige complicatie is echter dat alkanen o900 °C instabiel zijn. Dit wil zeggen dat de
temperatuur dan zo hoog is dat de bindingen tusselstofatomen kunnen worden verbroken.
Hierdoor is het vrijwel onmogelijk om de kritiekenhperatuur te meten voor alkanen langer dan 10
koolstofatomen (decaan L

Het fasediagram van figuur 39 kunnen we ook berekanet een numeriek computermodel. Deze
berekeningen zijn uitgevoerd door een groot Neddd&Engels bedrijf (Shell) begin jaren '90. In
werkelijkheid vallen de lange moleculen bij hogeperatuur uit elkaar, maar op de computer kan het
model zo worden gemaakt dat de moleculen intagienli Uit verdere simulaties en experimenten van
Shell bleek dat met deze kritieke temperatuur ehtbeid een groot aantal fysische parameters vrij
nauwkeurig te voorspellen zijn. Inmiddels is heétakenen van vloeistofdamp-evenwichten met
behulp van moleculaire simulaties min of meer ernineklus geworden. Deze berekeningen zijn dus
erg belangrijk in de chemische industrie.

2.2.6.4. Oppervlaktespanning

Oppervlaktespanning (ook wel capillariteit genoeisd)et gevolg van intermoleculaire krachten
(vanderwaalskracht) tussen moleculen in de vloE#se.

Voor moleculen aan het oppervlak is de netto kraelatr de bulk van vloeistof toe gericht. Dit is het
gevolg van het feit dat slechts vanuit de bulk sekkingskracht op de buitenste moleculen wordt
uitgeoefend. Binnen de bulk wordt de kracht vaa kéinten uitgeoefend waardoor die elkaar
opheffen.

Sommige stoffen verlagen de oppervlaktespanningheginze worden opgelost. Een voorbeeld
hiervan is glansspoelmiddel in water.

Het symbool voor oppervlaktespanning ien de bijbehorende eenheid is Newton per meteny fiN
Bepaalde insecten maken gebruik van deze spannirgyer het wateroppervlak te lopen. Indien
afwasmiddel in het water wordt gemengd, verdrinkingect. Verlaging van de oppervlaktespanning
maakt het ook mogelijk een zeepbel te blazen, miigeetijd kan blijven bestaan.

2.2.6.5. Interfase-energie

Tussen twee verschillende fasen heerst er steaddreleverschil. De grootte van dit drukverschil kan
berekend worden aan de hand van de interfasieieneen breder begrip dat de oppervlaktespanning
omvat.

De overdruk in een champagne-belletje in een glps hijvoorbeeld, kan als volgt berekend worden:

Dp= 25 , waarbijr de straal van het belletje is.
r

NSO 2007 Theorie 55



2.2.7. Osmotische druk —

Het membraan in de opstelling hiernaast is pernieabe
voor water, maar niet voor de daarin opgelostdestof
Water gaat de stijgbuis (osmometer) in, waardoor de =
druk op het membraan (van binnen uit) verhoogd word hoogte —— oplossing
Dit leidt tot een evenwichtstoestand waarvoor geldt evenredig met
ART osmotische dru

de osmotische drule = Tz RTc (cin mol ni®) —

De wet van van ‘t Hoff luidt: de osmotische drulefte “roplosmiddel

dezelfde waarde als de gasdruk die de opgelodte sto 7
zou hebben, als zij zich in gasvorm in hetzelfdeinz
bevond als waarin ze nu opgelost is.

1
semipermeabel membraan

Isotonische oplossingen zijn oplossingen met ddeadsmotische waarden.

2.2.8. Elektrische arbeid

Op een systeem verrichte elektrische arbeid ikggdin het product van lading en het doorlopen
potentiaalverschilwv = gxI¥

Een elektrochemische cel is een systeenzelé¢lektrische arbeid verricht. Ten gevolge daarvaaitd
de Gibbs energie (vrije enthalpie) van dat systeeliG = - gxI¥

Bij overdracht vam mol elementairladingen over een potentiaalverdo¥igeldt:

DG =-n xN xexDV =- n ¥ xDV

Hierin isF het getal van Faraday.

Dezelfde relatie kan ook via de vergelijking varrivg worden afgeleid.

RT , aox
Vred/ox = Vored/ox +—In
n ared
.. . RT, aox1 RT aox2
B'J evenwicht geldtvredlloxlz Vred2/ox2 Voredl/oxl"' — In—="= = Vored2/0x2+ — In—="=
ared2 n ared?2

Na enig herschrijven levert dlﬁ—;- InK =DV
n
DG’ =-RTInK =-nFDV°
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2.3. Kinetiek

2.3.1. Snelheidsvergelijkingen

De snelheids van een chemische reactie kan men experimentpaldre Deze hangt af van de

concentratie van de reactanten. Indien de snelwmigalijking voor de reactie ® P is:

- diA] _
dt

tweede orde.

Binas 36 geeft ook het algemene ges}%iz k[A] %§B]

k[A] spreken we van een eerste ordereactie. Inél%[th—: k[A]2 is de reactie van de

De orde van een reactie is gelijk aan de som vaxgdenenten in de snelheidsvergelijking. In de
snelheidsvergelijkingen lsde reactieconstante.

2.3.1.1. 1° orde reactie

figuur 40 1° orde reactie

Integratie van een eerste-orde

snelheidsvergelijking geeft [AF

[A] . € waarbij [A], en [A], de

concentraties van reactant A zijn op

de tijdstippen 0 en (afleiding zie

onder)

De waarde vak wordt gegeven door

de helling van de rechte lijn in een

plot van In[A} tegert, zie figuur 40.

Het tijdstip waarop [A]= %2 [A], wordt dehalveringstijd t van de reactie genoemd.

Hieruit isk te berekenen viat:m: InTZ (zie de afleiding hieronden; is onafhankelijk van de

beginconcentratie [A] Diverse chemische reacties vertonen een eerstvandoop.
voorbeeld

2N,0s ® 4 NO, + Oy; - ~ N20sl

> dt K[N2Os]
Ook het radioactieve verval van instabiele atoomiergaat volgens een eerst-orde
snelheidsvergelijking. Hierbij wordt de snelheidastl uitgedrukt in het aantal deeltjes dat per
tijdseenheid desintegreert (eenheid becquerel 8§ =zodatN; = N, €
N, enN; zijn de aantallen atomen op de tijdstippen . &e variatie in
halveringstijden/halveringstijden bij radioactiefrval is enorm groot.

afleiding
. . . - d[A - d[A
De reactiesnelheigsinat seconden is= [ ]tzk[A]t ofwel: [ ]t:kdt
t
integreren: -In [A] =kt + constante
. A
randvoorwaarde: als= 0 dan is [A]=[A]lo constante =In [A], In[ Jo =kt
t
.. . A A
Bij t =ty,is [Ali= % [A]l, dus In[i =kt In Al _ In 2 =kt.,
[Al¢ P
2.3.1.2. 2° orde reactie
o geldl 1 1 e .
Voor een tweede-orde reactie geldE—- —— =kt en ty = (afleiding zie onder, zie Binas
Aly [Al, 2 k[A]

voor het algemene geval)
Hier levert een plot van 1/[Ategent een rechte lijn op met hellifgen is de halveringstijd
afhankelijk van de beginconcentratie.
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voorbeeld
1d[NO3]

2NO,® 2NO+Q; - = =& =KNOJ]
afleiding
S=- % =K[A][B]; stel: [A] o = [Blo;

CAIAl _age. AL L L ey
d ldt- —— =KA]“; —— =kdt; -——=d[A]= kdt ; — =|kti
an geldt- == = KAJ E t TP [A] ] t Al [l

2.3.2. Steady-state model

De meeste chemische reacties zijn opgebouwd uid@etal deel- of elementaire reacties. Samen
vormen deze het reactiemechanisme. In dit mechanksmnen tussenproducten voorkomen die na
hun ontstaan direct doorreageren tot een andesrtpssduct of tot (€én van de) eindproduct(en). Kort
na het begin van de reactie ontstaat een statesitiratie, waarbij de snelheid waarmee een bepaald
tussenproduct wordt gevormd even groot is als dieverder reageren. De concentratie ervan blijft
[tussenprduct] _ 0

d
dan constant en:

Met behulp van deze ‘steady-state’ benadering kumgewikkelde reactiemechanismen worden
geanalyseerd en reactiesnelheidsvergelijkingen evoedigeleid. Dikwijls blijkt dan de experimenteel
bepaalde reactieconstante te zijn opgebouwd uitaetal termen die de reactieconstanten van de
deelreacties bevatten.

voorbeeld

De thermische ontleding van@® in de gasfase (zie) verloopt volgens een eersie or

snelheidsvergelijking: }é% = Kexp [N20s]
Het reactiemechanisme is:
stap 1: NOs ® NO; + NO,

stap 2: NQ+ NG, ® NO,+ O, + NO
stap 3: NOs+ NO® 3 NG,

Nu is: - N208l ~ 0 - INOGINO,] + KINOIIN.O
Voor het reactieve tussenproduct Ngeldt:

ANOT - 1[N0 - KeiNOAINOA - KINOAINOZ] = 0 zodat: NG = (k_tﬂi)?ﬁ]oﬂ

Voor NO geldt:% = Ko[NO3][NO,] - ks[NO][NOs] = 0, waardoor:
ks[NOJ[N 20s] = ko[NO3][NO]
Combinatie met de eerste vergelijking levert:

d[N20s] kiN20s] _ 2kikz kik2
- —5—>=K{N20s]+ (k2- k- = [N>Os] zodat:Key, =
at IN20s] + (k2 l)k-1+k2 PRTDRLE: 5] P it ko
De activeringsenergie voor terugreactie 1 is véshkr dan die voor stap 2. Daardoor verloopt de
terugreactie in stap 1 veel sneller dan stap 2kn » k;, waardoorke,, = %
-1
k; enk ; horen bij dezelfde reactie: de eerste bij de haande deelreactie, de tweede bij de
teruggaande. De snelheid van de heengaande risagtiiik aank;[N,Os], die van de teruggaande:
k 1[INO3][NO,]. In een evenwichtssituatie zijn deze gelijk, zoda
[NOZ[NO2] _ ki _

[N20s] k.1

Kc €NKexp = Kk
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2.3.3. Michaelis Menten

Een ander voorbeeld van een reactie waarbij eemmetdiair gevormd wordt is de werking van een
enzym volgens het Michaelis-Menten mechanisme.rathsid van een enzym-gekatalyseerde reactie
waarin een substraat S wordt omgezet in een pr&lbhengt af van de enzymconcentratie (en de
eventuele aanwezigheid van een inhibitor), zeBshat enzym daarbij geen netto-verandering
ondergaat. Het mechanisme verloopt als volgt (alede figuur rechts onder).

E+si/4§22@ ES %%® E+P
1

Het enzym heeft zo'n grote omzetsnelheid @ moleculen ) dat je kunt aannemen dat het

gevormde enzym-substraatcomplex ogenblikkelijk wengezet WMdt% =0
dES ,
L - e - kitEs)- kelEs)

Verder geldt: [E] = [E] + [ES]

ki([E]o - [ES])[S]- K/[ES]- k[ES] =0

: _ _ kiE],[S]
[ES](i' + ko + ki[S]) = ki[E]o[S]  [ES] _Wikﬂs]
kikdElo[S] _ KkAEIo[S]

kl, +k2+k][S] kl, +k2 +[S]

_dP]_ -
S= TR koES]=

k1
: : N V[S] . :
Dit kun je schrijven als——— (Michaelis Menten)
Km *[S]
waarinV = kj[E], enKy = %
1
Als [S] »Ky geldt:s=V (nulde orde)

Als [S] «Ky geldts = KL[S] (eerste orde)
M

V = grenssnelheid voor [&) ¥ is Vmaxin de grafiek links: | is zonder inhibitor, + | is met inhibitor.
Kwu is de [S] waarvoor geldt= % (notatie[s] K )

want invullen in Michaelis Menten levert dan:

v _ VIS,
2 Km * IS,

Km + [S]KM = Z[S]KM Km = [S]KM
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2.3.4. Kettingreacties

Kettingreacties vertonen een zekere analogie nhettalgseerde reacties. Ook hier is de totale rehet
resultaat van het doorlopen van een gesloten des{stappen. De actieve centra worden hier eclger n
geleverd door een katalysator maar door een zogeteaanitiatie. Hierbij worden actieve centra, ook
wel kettingdragers genoemd, gevormd vanuit de aeéen zelf of vanuit een initiatormolecuul, dat in
kleine hoeveelheden toegevoegd wordt. De energigmoor de initiatie wordt thermisch, door
elektromagnetische (bijv. UV) of door ioniserenttalgg (bijv. gammastralen) geleverd. In
tegenstelling tot een katalysator wordt de initiavel verbruikt. Formules (1), (2) en (4) geven
schematisch het verloop van een onvertakte kettangie weer.

A® Iy initiatie 1)

A+ ® 1,+B,

A+ 1, ® I3+ B; propagatie 2)
As+1s® 13+ B

AL +A+... +A® B +... +R totaalreactie (3
li + I, ® stabiele moleculen terminatie 4)

Een initiatiestap wordt gevolgd door een gesloeaks waarin de tijdens initiatie gevormde
kettingdragers reageren en uiteindelijk geregeméneerden. Deze gesloten reeks bestaat uit de
zogenaamde propagatiestappen. Bij een onvertakttedeeactie worden de reactie-intermediairen
hierbij in elkaar omgezet, d.w.z. blijft de totalencentratie van reactie-intermediairen constuers

de propagatie. In de praktijk is de snelhejdwaarmee elk van deze propatiestappen plaatsweedt
groter dan de initiatiesnelheid, De verhouding/r; wordt de kinetische kettinglengte genoemd.
Voor voldoende grote kinetische kettinglengte wal@lstoichiometrie van de reactie volledig bepaald
door de gesloten reeks propagatiestappen, d.wgevge door (3) en mag de reactiesnelheid gelijk
gesteld worden aan de propagatiesnelheid. Tenstetten ook terminaties op, d.w.z. stappen waarbij
reactie-intermediairen omgezet worden in stabiedenulen. In de stationaire toestand geldt voor een
onvertakte kettingreactie met initiatie en termimabals voorgesteld door (1) en (4):

r = 2r (5)

met:
r, = de snelheid van de terminatie.
Vergelijking (5) drukt uit dat het aantal kettingders constant is in de stationaire toestand:

ditl

— =0 6

p” (6)

Bovendien moet voor een stoichiometrisch enkehgeideactie, die verloopt via één enkele gesloten
reeks propagatiestappen, in de stationaire toegilden dat:

Dit laatste uiteraard in het geval dat de stoiclgittische getallen van de propagatiestappen géjlijk z
aan elkaar. Voor voldoende grote kinetische kdtimgte is deze propagatiesnelheid tevens gelijidaan
snelheid van de corresponderende globale reactie.

Vertakte kettingreacties zijn kettingreacties wiammopagatiestappen optreden die gepaard gaan met
een toename van het aantal kettingdragers:

A+1;® B+ +I (8)

Bij een vertakte kettingreactie gekenmerkt dooy (@) en (8) geldt in de stationaire toestand:
ritror=2ry (5bis)
met:

r,r = de snelheid van de vertakking (8).
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Industrieel belangrijke voorbeelden van kettingtieaijn het thermische kraken en de polymerisatie

2.3.4.1. Chlooretheen uit dichloorethaan
Het thermisch kraken van 1,2-dichloorethaan tabdatdtheen (vinylchloride) verloopt volgens:

CH,Cl- CH,Cl ¥3%® 2 CI + GH, initiatie (9)

CH,CI- CH,Cl + CI %%3® CHCI- CH,Cl + HCI propagatie (10)
CH CI- CH,CI 5@ Cl + CHCI=CH propagatie (11)
CH,CI- CH,Cl ® CHCI=CH, + HCI globale reactie (12)
CH CI- CH,Cl + CI %:55® CH,CI- CH,Cl, terminatie (13)

Gelijkstellen van de initiatie- aan de terminatidbeid en van de beide propagatiesnelheden aaar elka
levert voor de snelheid van de globale reactie op:

——==[CH,Cl} (14)

Merk op dat in (14) alleen de concentratie vanedetant en niet van reactie-intermediairen voorkomt
Deze vaststelling kan veralgemeend worden: reagiiesden worden bepaald door Arrhenius-
parameters en de concentraties van reactanteaetieproducten.

2.3.4.2. Etheen uit ethaan

Het thermisch kraken van ethaan tot etheen woiiditgeerd in twee stappen namelijk een primaire
initiatie vanuit de reactant alleen:

CHs ¥%3%® 2 CHyx (15)

onmiddellijk gevolgd door een secundaire initiatiestaande uit een H-abstractie door het primair
gevormde methylradicaal:

CoHo + CHx %55® CHex+ CH, (16)
met k2 [CH3>} > kl

De gesloten reeks, die leidt tot de totaalreatt, bpestaat uit twee propagatiestappen:

C2H5>< ‘?/4 Hx+ QH4 (17)
CoHo + HX %:54®  CiHext Hy (18)
CHe® CoHa+ Hy (19)

Voor de terminatie bestaan er verschillende mddeilen. De koppeling van twee ethylradicalen tot n-
butaan overheerst bij ethaanpartiaalspanningen0@dPa omdat de concentratie aan H-atomen dan
verwaarloosbaar is:

2 GHsx %55®  CiHio (20)

Gelijkstellen van de snelheid van de primaire dtigi (15) aan de terminatiesnelheid levesH$3 op en
leidt tot volgende snelheidsvergelijking voor delgile reactie na substitutie in (17):
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K V2 X
r=k3k—; [CoHelY (1)

Merk op dat dit niet verwacht wordt wanneer de veat de massawerking op (19) zou toegepast worden.
Een alternatieve terminatie bestaat uit:

CoHex+ H %55  CHs (22)
De verhouding van de terminatiesnelheden wordt\gggdoor:
rs_ ks [CoHs? (23)
re ke [H}
waarbij de verhouding [€E1s%}/[H % volgt uit het uitdrukken van de stationaire toest
f3=Tr4 (24)
of, gelijkwaardig daarmee:
diHt_ (25)
dt
wat leidt tot:
ks[CoHs% - k[HA[CoHe] = O (26)
zodat:
CoHg>
[eoMs]_ Kapc g (27)
[HY ks

Bij lagere ethaanpartiaalspanningen kan dus (2bydeneersende terminatie worden. Dit leidt op
analoge wijze als voor (20) tot een snelheidsvigkged voor de globale reactie (19):

1/2
kikska

ke

r= [CoHe] (28)

Merk op dat de wijze van terminatie de partiéletiearde t.0.v. ethaan bepaalt. Een snelheids-
vergelijking die geldig is voor een brede variatie de ethaanpartiaalspanning moet gebaseerdxijn o
een reactieschema dat rekening houdt met zoweinatien (20) als terminatie (22).

Deze vaststelling kan veralgemeend worden: hoeighet gebied waarover de reactiecondities
gevarieerd worden, hoe groter het aantal elemerdtappen dat moet beschouwd worden bij het
opstellen van een reactiesnelheidsvergelijking.

Tenslotte dient opgemerkt datnoch in snelheidsvergelijking (21) noch in snellseergelijking (28)
voorkomt. Dit is een gevolg van de aannamekgl@t 3 > k;.

Ook deze opmerking kan veralgemeend worden: Hesaklheidscoéfficiénten van de bij een
reactiemechanisme optredende elementaire stappesgnkeoor in de snelheidsvergelijking van de
corresponderende globale reactie. Dergelijke stagjpe kinetisch niet significant. Kinetisch niet-
significante stappen worden dikwijls niet explicietrmeld in een reactiemechanisme. Zo is de
initiatiestap (9) duidelijk de som van:

CH,Cl- CH,Cl ¥3%® CI*+ CHy CH,CI (9a)

CH,- CH,Cl %%%® CI'+ GH, (9b)
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2.3.4.3. Additiepolymerisatie

Verschillende industrieel belangrijke polymerenlggmlyetheen en polyfenyletheen (polystyreen)
ontstaan uit het corresponderend monomeer doadtiegainliymerisatie. Deze bestaat weer uit elementaire
stappen die onder de categorieén initiatie, prdpaga terminatie vallen. De initiatie start varegn
initiator, 10, bijvoorbeeld een peroxide dat redatgemakkelijk gesplitst wordt in reactieve desltje

lo Y® 1+ 1, (29)

Deze reactieve deeltjes activeren het monomeerééiinstap die potentieel veel sneller is dan de
primaire initiatie (29) en daardoor kinetisch rsignificant is:

M+I® M (30)

Het reactieve monomeer Mddeert aan een monomeer tot een dimeer. Ditddatsveneens reactief en
kan dus verder adderen. Aldus ontstaat een gropagtheermolecuul dat onafhankelijk van het aantal
momomeereenheden waaruit het is opgebouwd, de Zagele polymerisatiegraad, voorgesteld wordt
door M. Dit is redelijk indien aangenomen wordt dat dectiwiteit van het groeiend polymeer
onafhankelijk is van de polymerisatiegraad. De igvaa het polymeer volgend op (5-41) kan dan door
€én propagatiestap voorgesteld worden:

* k *
M+M 3%3@ M (31)

Terminatie treedt op door koppelen van twee grakigrolymeren:

oM e M, (32)

In tegenstelling tot de eerste twee voorbeelderesponderen de stappen (29)-(32) niet met een
stoichiometrisch enkelvoudige globale reactie. palgmerisatie die volgens (29)-(32) verloopt, geeft
geen aanleiding tot een polymeer met één polyntexigaad, en dus één moleculaire massa, maar tot
een polymeer met een polymerisatiegraad die gduliserd is volgens 'Schulz-Flory'. Deze distributie
hangt enkel af van de groeikamsan het groeiend polymeer:

a=_'P (33)
rptrt

De totale verdwijnsnelheid van het monomeRy, kan bij voldoende grote kinetische kettinglengte
gelijkgesteld worden aan de propagatiesnelheid:

- Rm = kp[M][M*] (34)

kil o] = k[M*]2 (35)

Oplossen van (35) na@y- en substitutie in (34) levert een uitdrukking vder
monomeerverdwijnsnelheid op waarin enkel snelheiéficiénten en meetbare en/of instelbare
grootheden voorkomen:

y
- Ru=kp E—t [1o12IM] (36)

Merk tenslotte op dat de propagatiestap dikwijlsat@lyseerd wordt. Ziegler-Natta-katalyse is hiam e
voorbeeld van.
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2.3.5. Vergelijking van Arrhenius

De grootte van een reactieconstan
is in hoge mate afhankelijk van de Ap AInk
temperatuur. Het verband wordt . In A
gegeven door de geactiveerd complex
- Ea

Arrheniusvergelijking: k = Ae RT
Hierbij is E; de activeringsenergie
van de reactie is in kJ maIR de oactanton 1 DH
gasconstante in J (mol ¥)enT de producten
absolute temperatuur in K. reactieweg 17
In deze vergelijking isA de
frequentiefactor (een maat voor he
totaal aantal botsingen tussen de

- Ea - Ea
moleculen)en e RT is de fractie gunstige botsingen das RT is het aantal botsingen dat als
resultaat het te vormen product heeft.
Deze activeringsenergie kan bepaald worden KHddrverschillende temperaturen te bepalen én In

te plotten tegen_% (figuur 41), want Irk =InA - %

figuur 41 Bepaling reactieconstante

k
Ook geldt:E, = RILT2 10 5T1 \ant;
T1-T2  ky,
k
Ea | (InA-E) In T = Ea i_i)
RT, RT2 ky, R T2 T1

Bij ingewikkelde reactiemechanismen volgt de
temperatuurafhankelijkheid véag,, vaak niet meer uit de H

Inkr, - Nk, =INA-

Arrheniusvergelijking. \ £
Deze vergelijking geldt wel voor de afzonderlijke Eal At
deelreacties, omdat dit elementaire reacties Afmankelijk NO, NO,

van het reactiemechanisme is de Arrheniusvergegjji
sommige gevallen echter ook voor de overall reagtistante

toepasbaar. DHq
In overeenstemming met de experimentele result@amen N.O
" . . 2-5
bij de bovengenoemde thermische ontleding vgDsNe > reactieverloop

temperatuurafhankelijkheid vég,, met een
Arrheniusvergelijking beschrijven, waarlfj ex, = Ea1 -
EA,Bl + EA,2 = DH1 + EA’2 (figuur 42)

figuur 42 Experimentele activeringsenergie

2.3.6. Methoden van snelheidsmeting

1. Titrimetrie: hydrolyse van ethylacetaat LHEOOGH; + H,O ® CH;COOH + GHsOH
Het gevormde azijnzuur kan getitreerd worden meg lo
Manometrie (meten van drukveranderingen): 2 ®HN, + 3 H,
Dilatometrie (meten van volumeveranderingen)
Volumetrie (meten van de geproduceerde hoevieeifas): 2 HO, ® 2 H,0O + Oy(Q)
Polarimetrie (meten van de optische rotatiefirblyse van sacharose
H+
ClZHZZOll + HZO - > CGleoﬁ + C6H1206

glucose fructose

o wbd

6. Colorimetrie (meten van de lichtabsorptie)
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Organische Chemie
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3.1. Naamgeving

3.1.1. Alkanen en derivaten

Zoek de langste keten van koolstofatomen in heemall en benoem die.

Benoem alle groepen die aan deze langste ketewrlgetign als alkylsubstituenten.

Nummer de koolstofatomen van de langste ketengmben met het uiteinde dat het dichtst bij de
substituent ligt. (Bij drie of meer substituenténrmmmeren dat het eerste optredende verschibgp la
mogelijk is.)

Rangschik alle substituenten in alfabetische valgdelk voorafgegaan door het nummer van de
koolstof waar de tak aan vastzit en een liggerekpje). Voeg dan de stamnaam toe. Bij meer
substituenten van een soort di, tri, tetra, etcdmnaam ervan vooraf laten gaan. Plaatsnummers
gescheiden door komma. Prefixen (maar ook se¢,negen niet gealfabetiseerd worden (behalve als
deze deel uitmaken van een ingewikkelde substitaamn). Bij vaker voorkomen van zelfde soort
complexe substituent (omsloten door haakjes) peafbis, tris, tetrakis, etc. gebruiken. Koolstah 1
substituent is de koolstof aan de stam. Prefixayobr ringvormige structuren. De koolstof met de
tak is bij monogesubstitueerde ringstructuren numinénders laagst mogelijke nummeringvolgorde
(eventueel alfabetisch). Radicalen van cycloalkareten cycloalkylradicalen. Grote ringen hebben
voorrang (voorbeeld: cyclobutylcyclohexaa@)s/transin ring.

halogeen wordt beschouwd als substituent aan kaesadkelet. Eerste substituent zo laag mogelijk
genummerd, alfabetische volgorde. (voorbeeld: fkgchloor-2,2,3-trimethyldecaan).
Halogeensubstituenten worden dus op dezelfde mhaleandeld als alkylsubstituenten.

alcohol is derivaat van alkaan. Functionele groepdivaangeduid met -ol achter stamnaam. Bij
ingewikkelde, vertakte structuren is de stam dgdéenketen die deOH substituent bevat (niet
noodzakelijk de langste koolstofketen). Nummeriegibhnend zo dicht mogelijk bijlOH. Naam van
andere substituenten als voorvoegsel. Bij cyclaalen is koolstof metOH nr. 1. OH als substituent
heet hydroxy.

ether is alkaan met alkoxysubstituent (de kleinggtlische ethers worden beschouwd als
cycloalkanen waarbij een of meer C-atomen doorbettomen (niet C,H) vervangen zijn

o
(voorbeeld:E j 1,4-dioxacyclohexaan).
@)

3.1.2. Alkenen en derivaten

Stam is de langste keten inclusief de dubbele binffunctionele groep).

Plaats van dubbele binding aangeven vanaf dicjdigtloie uiteinde. (Bij cycloalkenen bepaalt de
dubbele binding posities 1 en 2. Dubbele bindimgnisren (voorbeeld 1-buteen is terminaal en 2-
buteen is intern)

Substituent met positie als voorvoegsel aan alkesmn(zo laag mogelijke nummering bij
symmetrische alkeenstam)

cis-transregel (pag. 72). In grotere ringstructuretrésssomeer mogelijk

trans-cyclodeceen

Meer ingewikkelde systemen volgen B2Z systeem (bij drie of meer verschillende substitelerman
de dubbele binding) volgens prioriteitregels (20& /9.
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- Hydroxy-functionele groep -OH gaat voor op dubbiEed (alkenol) (voorbeeld:

OH
CHS—(liH
CI\ /CHCHZCHg (2)-5-chloor-3-ethyl-4-hexeen-2-ol
cC—C
H3C/

H H
- Substituenten met dubbele binding heten alkenybrtveeld: >:<cis-1-propenyl
HyC

voorbeeld: CH=CHCH,OCH=CH, 3-(ethenyloxy)-1-propeen (allylvinylether)
- bij een drievoudige binding komt uitgang yn in plaats van de uitgang voor debele binding = een;
substituent met drievoudige band heet alkynyl

voorbeeld: 2-propyn-1-ol HGCCH,OH en 2-propynylcyclopropaal%CHzCEH

- Een koolwaterstof met zowel een dubbele als e@valudige binding heet alkenyn. Nummering
begint vanaf het uiteinde zo dicht mogelijk bij e@m de functionele groepen. Liggen deze beide even
ver weg dan gaat de dubbele binding -een voor. #dkymet een OH-groep heten alkynolen (OH
bepaalt de nummering)
voorbeeld CHCHCH,C° CH HC® CCH,CH,CH(OH)CH;
1-penteen-4-yn 5-hexyn-2-ol

3.1.3. Overige

3.1.3.1. anhydriden

esters alkylalkanoaat; -COOR als substituent: alkoxycasho
cyclische ester lacton (oxa-2-cycloalkanon)

@)

voorbeeld: ch‘O:o 5-methyl-oxa-2-cyclopentanon

amides alkaanamide
bij cyclische structuren: -carboxamidil- enN,N-
cyclische amide: lactam (aza-2-cycloalkanon)

3.1.3.2. amines

alkaanamines (amino als substituent) alkylamines voorbeeld
3.1.3.3. allerlei HSC—N—CHZ—@

aromatische alcoholen en ethers
OH-gesubstitueerd areen heet fenol (benzenol) benzylcyclohexylmethylamine
hydroxybenzeencarbonzuur/hydroxybenzeensulfonzuu
fenylethers alkoxybenzenen ofzO fenoxy
koolhydraat o.a. suikers, sachariden (mono, di, tri, etc.)
aldose aldotriose
ketose ketotetrose etc.
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hetero-ringen

O NH (@) S

oxa

0 o O OO O
P fosfa
N aza

NH,
onverzadigde ringstructuren N N
benzeen als stamnaam met substituent als vooripegs Q @ >
substituenten in alfabetische volgorde N NH N N
algemene naam voor gesubstitueerde benzenen s areg, qine

areen als substituent heet aryl
benzeen als substituent: fenyl; fenylmethyl is

Br
benzyl i
aldehyden/ketonen NO
2
Cl

pyrrool furan thiofeen pyridine

indool adenine

CH,CH,

naamgeving al volgt ol

CH
aldehyden die niet gemakkelijk naar alkanen H{ “cH,
vernoemd kunnen worden heten carbaldehyden 1-broom-3-nitrobenzeen  1-ethyl-4-(1-methylethyl)benzeen
carbonyl-C krijgt laagste nummer in keten CH,CH, He 0
(ongeacht OH, C=C, ) ¢
aromatische ketonen; arylgesubstitueerde _

e CH=CH,
alkanonen HC
1-ethenyl-3-ethyl-5-ethynylbenzeen benzeencarbaldehyde (benzaldehyde)
i
CH;—
2 @C_
fenylmethyl/benzyl fenon (maar karakteristieke C hoort bij stam)
One s
RC— alkanoyl/acyl
acetofenon
— tyl
HaC acey CHO
(0]
[
HC— formyl
4-formylcyclohexaancarbonzuur COOH

carbonzuren
Neem zoveel mogelijk karakteristieke groepen ogtédmnaam
Bij cyclische/aromatische structuren gebruikt mearbonzuur

dizuren
oxaalzuur adipinezuur
malonzuur maleinezuur

barnsteenzuur  fumaarzuur
glutaarzuur
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3.2. Stereoisomerie

3.2.1. Overzicht stereocisomerie

structuur- of vb. GHsOH, CHOCH; deze isomeren hebben andere atoombindingen
constitutionele
isomerefa syn/anti conformeren ‘draai'isomeren kunnen zormeken van
binding in elkaar overgaan; geen echte
isomeren
* stere0 ¥ | E/Z of cis/transof bij alkenen en cyclische verbindingen
geometrische

exo/endo bij gebrugde ringsystemen

R/S hebben een of meer asymmetrische centra of
missen een inwendig spiegelvliak

enantiomeren optische antipoden of spiegelbemitisen
ok of #
diastereomeren alle andere stereoisomeren
* niet-rigide indeling: er is tussen de verschitle categorieén een overlap mogelijk
*x rigide indeling: deze twee categorieén sluitdkaar uit

verdere opmerkingen t.a.v. stereoisomerie bij mdtmet meerdere asymmetrische centra:
eenmeseerbinding is een molecuul met meerdere asymmétisentra dat niet optisch actief is door
inwendige symmetrie

epimeren zijn moleculen met meerdere asymmetrisehtga die slechts op één asymmetrisch centrum
van configuratie verschillen

anomeren zijn epimeren die via een tautomere orinigdg elkaar kunnen overgaan: bijv.

a-D-glucose ef-D-glucose
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3.2.2. Conformatie-isomeren/conformeren

figuur 43 Benamingen van conformaties

3.2.2.1. syn/anti/gauche H,C CH, H.C

3 He
bij alifatische verbindingen (figuur 43) H,H,H HI>—< .>_< "
geen echte isomeren; bij draaiing breekt geen H H H
enkele binding
bedekkend: gezien langs de bindingsas anti gauche

liggen de substituenten op voorste en

achterste atoom achter elkaar, Chy
alternerend: gezien langs de bindingsas
liggen de substituenten op voorste en

achterste atoom onder een hoek vah 60

syn anti gauche

HiGEHs Chs CH,
I@H @C%
H H H

W ~—"H eH, non

bedekkend alternerend

figuur 44 Conformaties van cyclohexaan
3.2.2.2. stoel/boot boot stoel

bij 6-ringverbindingen (figuur 44)
de conformatie wordt bepaald door:
- ringspanning
- sterische interacties
bij 5-ringverbindingen envelopconformatie

o @ G

figuur 45 Axiaal en equatoriaal bedekkend afternerend

3.2.2.3. 1,3-diaxiale interactie

(figuur 45)
equatoriaal: ligging in het molecuulvlak a(xiaal) en e(quatoriaal)
axiaal: ligging loodrecht op molecuulviak
bij overgang stoel naar boot gaat equatoriaal wver a
axiaal
gquator_laal gunstigst voor substituenten (weirggisthe grotere substituént
mtera}ctlg) . . .. . in equatoriale positie CHs
1,3-diaxiale interacties zijn ongunstig geen interactie

grotere substituént

in axiale positie

wel interactie

CH3
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3.2.3.  Prioriteitenregel
figuur 46 Prioriteitenregel H

Bij E/Zen R/S-isomeren

Het atoom dat grenst aan het chirale centrunR#gj of aan het atoom H—Cl cl HaC——OH
met de dubbele binding (kj/2) met het hoogste atoomnummer heeft g|e [ H
hoogste prioriteit (bij isotopen het hoogste massay Br > Cl > O > |l|

N> C >T > D > H > niet-bindend elektronenpaar H——H  H,C——OH
Bij gelijke atomen directe buuratomen vergelijkemanbij het eerste
optredende verschil maatgevend is (figuur 46) H
Meervoudige bindingen naar een atoom tellen alogereenkomstig

aantal enkelvoudige bindingen naar atomen van lié¢zsoort (figuur 47)

N 7T N |
C=C —> H—C—C—C /C=o — —clz—o —C=N—> 7
H H H H o C

figuur 47 Prioriteitenregel en dubbele bindingen

3.2.4. Fischerprojectie

figuur 48 Fischerprojectie

Horizontale substituenten komen naar je toe; \@diwijken van je vandaan

Bij voorkeur de langste C-keten verticaal en hagtde plaatsnummer boven

Je kunt een Fischerprojectie bij een willekeuriglestituent beetpakken en de andere substituenten
cyclisch doordraaien. De ene substituent vormt i top van een tetraéder, de andere drie
samen het grondvlak (figuur 48).
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3.2.5. Starre systemen

3.25.1. E/Z

Bij dubbele binding (figuur 49)

Z betekent dat op beide atomen van de dubbele lgri#irsubstituenten met de hoogste prioriteit naast
elkaar zitten

Bij E zitten de substituenten aan weerszijden van dbalelbinding

E(ntgegen) Z(usammen)
E-2-penteen Z-2-penteen

figuur 49 Dubbele bindingenZ enE

3.2.5.2. cis/trans

In ringstructuur (figuur 50)

cis betekent beide gesubstitueerde atomen hebberbdttgsanten met de hoogste prioriteit aan
dezelfde zijde van het ringvlak

Bij trans zitten de substituenten aan weerszijden van dk vl

figuur 50 Ringstructuren cis entrans figuur 51 Gebrugde ringsystemen exo en endo

3.2.5.3. endo/exo

In gebrugde ringsystemen (figuur 51)

exo-1-broombicyclo[2,2,1]heptaan en endo-1-brooydaf2,2,1]heptaan

exo = zelfde kant als de kortste brug: substiteepuiatoriaal (steekt naar buiten)
endo = van deze brug vandaan; substituent axiaal

figuur 52 Steroidena enb

3.25.4. aenb H
Bij steroiden (figuur 52)

met R = CHCH(CH,);CH(CH), heet het molecuul hiernaast
a-1-chloorcholesterol

a = substituent onder het ringvlak

b = substituent boven het ringvlak
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3.2.6. Optische isomerie

3.2.6.1. Algemeen

een molecuul is optisch actief (chiraal) als hairdotatie niet in dekking te brengen is met zijn
spiegelbeeld (enantiomeer of optische antipode)

in figuur 53 zijn verschillende mogelijkheden vatiraliteit gegeven

meestal heeft een chiraal molecuul een sterisdha@tof asymmetrisch) centrum (een atoom met vier
verschillende substituenten). In de figuur staabnaee enantiomeren in de Wedge-Cram- en in de
Fischer-weergave

figuur 53 Chirale moleculen

3.2.6.2. R/S-nomenclatuur (Cahn-Ingold-Prelog)

In één molecuul zijn meerdere chirale centra migedilk afzonderlijk chiraal centrum wordt miet
of Saangeduid:

Ken prioriteiten toe aan de substituenten.

Draai de laagste prioriteit naar achter (in Fisphgectie naar onder).

Ga bij de overige substituenten van de hoogstajeimiddelste naar de laagste prioriteit:

Met de klok mee, rechtsomR{ectus); tegen de klok in, linksomShnister) (figuur 54)

figuur 54 R/S-nomenclatuur

Laat zien: D-glucose = R3S54R,5R)-2,3,4,5,6-pentahydroxyhexanal.
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3.2.6.3. Moleculen met twee chirale centra

enkele bijzondere gevallen

meso

bij moleculen met twee sterische centra met drigkgesubstituenten

meso = niet optisch actieve verbinding met chicaletra

€én meso-vorm (niet chiraal) in figuur 55 en figbér twéé meso in Figuur 57

figuur 55 Wijnsteenzuur

figuur 56 Twee chirale centra

pseudo-asymmetrisch centrum
Figuur 57 geeft het bijzondere geval van een malesaarbij het middelste koolstofatoom in het
inwendige spiegelvlak ligt en vier verschillendéstituenten heeftH, OH en de twee enantiomere
substituenten. Men noemt dit atoom pseudo-asymmetrisch en gieefonfiguratie ervan aan nret
of s. Dit molecuul kent dus twemesevormen.

Extra prioriteitsregel: bij twee enantiomere sitbhehten gaaR voorS.

HO o] HO o] HO o] HO o]
= = = =
HO——1—H H———OH H——1—OH H———OH
H—1—OH HO———H H——OH HO———H
H—1+—OH HO———H H——1—OH H———OH
X
HO o] HO o] HO e} HO o
(S:;S) (R;R) (R;r;S)-meso (R;s;S)-meso

Figuur 57 Pseudo-asymmetrisch centrum
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3.3. Reactiemechanismen

3.3.1. Substitutie, nucleofiel

3.3.1.1. S§1

- substitutie: atoom- of atoomgroep wordt vervangeor éinder atoom of atoomgroep

- nucleofiel: aanvallende deeltje heeft een niet-birtelektronenpaar dat graag een binding wil
aangaan met een atoom dat een elektronentekott He¢fhucleofiel is dus een Lewisbase.

- 1 duidt op de reactieorde (de som van de exponémidm snelheidsvergelijking). Deze reactie is van
de eerste orde.

wvoorbeeld: CH, CH,
Q | €]
HyC—C—CH; + OH ———>»  H,C—C—CH,; + Br
| s = k [RBI]
Br OH
mechanisme:
CH, CH,
langzaam | €]
stap 1 H3C—(|3—CH3 -— > ch—%—CH3 * Br
Br carbokation
CH,4 CHy
| @ shel |

stap2 HC—C—CH; + OH —— > H;C—C—CHj

OH
racemisatie door akke structuur /'\‘@

OH _;/c
3.3.1.2. §2
worbeeld: CH;—Br + OH® ——  CH,—OH + Br
s = k [RBr][OHT]
mechanisme: S
o o+ o d- d- d- d+ s a
HO™ + |, .C—Br — HO Br —>» HO—C. + Br

inversie van configuratie

3.3.1.3. Competitie bij nucleofiele substitutie

- karakteristieke koolstof is het koolstofatoom metkarakteristieke groep

- als de karakteristieke koolstof één, twee of diiglarylgroepen gebonden heeft, noemen we hem
primair, secundair of tertiair

- bij S\1 is stabilisatie van het carbokation detektronenstuwendlkyl/arylgroepen heel belangrijk

- bij Sy2 is er geen elektronenstuwend of -zuigend effantde substituenten, maar spelerstdeische
effecten wel een belangrijke rol

- reactiviteit van RX neemt bij {1 toe van primair naar tertiair, die vag23uist af. Er is een
minimum reactiviteit bij secundaire koolstofatomen
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3.3.1.4. Substitutie, elektrofiel

Sl
- het aanvallende deeltje heeft een elektronentékevtiszuur)
- de reactie is van de eerste orde; er is slechtdedtje betrokken bij de langzaamste stap

@]
woorbeeld: o_N—CH —C// @
' 2 2 \ @ + ROH ——> OZN_CH3 + RO + C02
(0]
mechanisme:
K“\ //o langzaam

Q
— — ————» O,N—CH + CO
stap 1 O,N—CH, C& > > 2

LN

Q
stap 2 O,N—CH, + ROJH — O,N—CH; + RO

3.3.2.  Substitutie bij aromaten, elektrofiel en nucleofiel

E
H NO,
@
+ NO, —>

SN2
Cl NH,
NO, NO,
+ NHy —> + HCl
NO, NO,

3.3.2.1. Oriéntatie bij S2Ar
- te verklaren door te kijken naar de meest gunstigggangstoestand

k- G0
e e e

ortho/para-aanval R = zuigend gunstig meta aanval R = zwgend minder gunstig
Het getoonde mechanisme verloopt via additie/eltmenAE. Dit komt voor bij elektronenzuigende
substituenten. Een tweede mechanisme via elimiadtigie EA heeft benzyn (dehydrobenzeen) als
intermediair

(Cl

P o
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3.3.2.2. Oriéntatie bij S2Ar

—NH, —NHR —NR, A elektronenstuwende groepen
meestal d.m.v. mesomerie

—OH —OR

—OCH;,
toenemende

——NHCOCH, elektronenstuwende
werking

@ al deze groepen zijn
ortho/para-richtend

—CH, en activerend

—N*(CH,), A elektronenzuigende groepen
d.m.v. mesomerie of mesomerie

—NO,

—CN
toenemende

—SOzH elektronenzuigende
werking

—COOH
al deze groepen zijn

CHO meta-richtend

—COR en desactiverend

—X (halogenide) ortho/pararichtend door mesomerie,
maar desactiverend door inductie

te verklaren door te kijken naar de meest gunstigegangstoestand

oy

GGG QQQ

ortho/para-aanval R = stuwend gunstig meta- aanval R= zwgend minder ongunstig

De sterke stuwing vanNH,, - NHR, - NR,, - OH en- OR kan worden verklaard donresomere
effecten: het niet-bindend elektronenpaar kan meedo

@
OH OH OH OH OH
H E H E H E H E H E

kation, gestabiliseerd door veel grensstructuren
de OH-groep zelf is inductief zuigend (zuurstoélisktronegatiever dan koolstof), maar het mesomere
effect is veel belangrijker
hetzelfde effect zorgt ervoor dat halogenen tothadpararichters zijn, ondanks de grote
elektronegativiteit.
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3.3.3.  Substitutie, radicaal

- radicaalreactie wordt ook wel homolytische reagéaoemd

- wordt algemeen gevonden hizo-of peroxidererbindingen die onder invloed van temperatuuraof v
een reductor ontleden
SRl

m_ langzaam
R—\_N]——N R— > 2 R + Ny©Q

SR2
halogenering onder inMoed van licht

woorbeeld: R—H + B, ——>» R—Br + H—Br

mechanisme:

stap 1 R—[H_\tL Brj —» R' + H—Br

"\
stap2 R +\13rJ—Br —» R—Br + Br'

3.3.4. Eliminatie
El

voorbeeld: dehydrohalogenering
CH, CH,

Q Q
H3C—(|:—CH3 + OH —» H;C—C=CH, + Br + H,0

Br

mechanisme

(|:H3 CHg

langzaam

stap 1. H3C—(|:—CH3—> H3C—%—CH3 + Br

Br carbokation

CH, CHg
stap 2. H3c—%l<|:H2 + OH] — > H3C—C=CH, + H0

H

- vergelijk Sy1 mechanisme
- belangrijk is de stabiliteit van het carbokatioh>3” > 1° koolstofatoom
E.

voorbeeld: dehydrohalogenering

@ <
CH,;—CH,—Br + OH —— CH,==CH, + Br + H,O

mechanisme @
H I|3r de H

H
| _C\ | | | &)
OH\ + H—C CH,—Br —> H—C—C—H —» H—C=—=C—H + Br + H,0
I-}_ | |
H

|
HO;-H H H
d
- vergelijk met K2 mechanisme.
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3.3.4.1. Competitie bij eliminatie

- bij E; is de stabilisatie van het carbokation door sturstiten erg belangrijk (zie ookyH

- E; kan twee soorten reactieproducten opleveren. ldehanisme kathermodynamischepaald zijn
(Saytzeff-mechanisme): er ontstaan dan de medseaeactieproducten, dus het meest
gesubstitueerde alkeen. Ofvkithetischbepaald: dan ontstaat de snelst te vormen verigndi
(Hofmann-mechanisme): het minst gesubstitueerd=ealknet weinig sterische hindering ontstaat.

- bij E; neemt de reactiviteit van RX toe van primaire nadfair; bij E neemt deze af.

ITr CHy—CH=—=CH—CH,4
CHs_CHZ_(l:_CHB KOH/alcoho Saytzev
H CH;—CH,—CH=—CH,
Hofmann

- de aard van de overgangstoestand is erg belangrijk

3.3.4.2. Stereochemie van de eliminatie

- K niet stereospecifiek vanwege vlak intermediair

- B wel stereospecifiek

- spiegelbeelden (enantiomeren/optische antipodeejde hetzelfde stereoisomeer
- diastereomeren leveren verschillende stereocisomeren

3.3.5. Additie, elektrofiel en radicaal
AE

+ A—B —>
mechanisme

/_/ B
A A met Bry, Cly: anti-additie
@ 3 met HBr, HCI: mengsel syn/anti
j@’*—@ *@ — o
2 B

voorbeeld 1
Markownikov-oriéntatie

Q I @
H Br anti-Markownikov-oriéntatie

met BH3: syn-additie
voorbeeld 2
donker AE
+ Cl,
met licht SR2

wvoorbeeld 3 of AR

Markownikov-oriéntatie

CH, CH,
= e — L
H Cl

- Markovnikov: proton addeert aan de koolstof metrageste protonen.
- anti-Markovnikov: komt voor in speciale gevallenats bij de additie van HCI in aanwezigheid van
peroxides.
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AR radicaal-ketting additie

worbeeld  H;C—CH=CH, + HBr —— Hy,C—CH,—CH,—Br

mechanisme
s peroxide
initiatie H—Br —> H + Br:

W 9y
propagatie ~ H;C—CH— @\j —» H;C—C—CH,—Br

L
) M —CH—
HaC—C—CH,— H-—Br —> HC—CH,—CH,—Br + Br"

Br +
\\_/\/
3.3.6. Hoe maak je elektrofielen geschikt voor £7?
Halogenering: Bren C} worden geactiveerd met Fekmn FeCJ

d+ d-  d+ g B e
Br—Br + Fe\B —> Bt + Br—Fe/Br

\ r N

Br

Nitrering: HNG; wordt reactiever door 130,

@ //O H\@ @ //O @
HO—N + H® — O—N_ —> HO + NO,
~o® H o°®

Sulfonering: S@activeren met k50,

O @
Ht @”

S —> " 5—0H —» S—OH +

0]

Friedel-Craftsreactie

Alkylering: Het is ook mogelijk om secundaire ertiggre halogeenalkanen te activeren.

cl
><+ FeClL, —» ><3 v FeC|
2O~ O~

Acylering. Dezelfde methode is te gebruiken voarrhalogeniden

0 PR
/\kCI-'- FeCl —>)|@ + Fe(:?1 @_<O+ FeCh + HCI
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3.4. Reacties, concreet

3.4.1. Reacties van carbonylverbindingen

De carbonylgroep C=0 komt in heel veel verschileesdorten organische 0
verbindingen voor. Deze structuureenheid is eerenlgk onderdeel van | 1200 I
bijvoorbeeld aldehyden, ketonen, carbonzuren, steurchloriden, &

amides, lactonen, anhydriden enz. R
Carbonylverbindingen hebben een vlakke structuuteshoeken tussen 1200
de gebonden groepen zijn 226f dicht daarbij. We hebben te maken met

een heteronucleaire dubbele binding en omdat dérefeegativiteit van de elementen C en O
verschilt, zal de binding polair zijn. De elektrgradiviteit van zuurstof is behoorlijk veel groteard

die van koolstof. Koolstof wordt dul en zuurstofl- . Het dipoolmoment van aldehyden en ketonen
ligt in het gebied van 2,3 — 2,8 D. Dit laat zieat de C=0 binding behoorlijk polair is.

R R

Het is deze polarisatie die heel veel van de cheamede d- od- 0®
carbonylverbindingen bepaalt. Het is duidelijk Hat l - H* I |
negatief geladen zuurstofatoom zal reageren met C—Cd+ — > C—Cy, <> C—g+
elektrofiele deeltjes zoals'Hf AICI;. Het positief H

geladen koolstofatoom zal reacties aangaan metaofiglen zoals OH R en NH. We kunnen de
C=0 groep ook beschouwen als een elektronenzuiggoap. Dit betekent dat deze groep
carboanionen kan stabiliseren. De negatieve ladorglt verder gestabiliseerd door mesomerie zoals
in het carbonaation.

3.4.2. Nucleofiele addities

3.4.2.1. Grignardreacties

Met een grignardreactie kan men een carbonyl (G smetten in een alcohol. Daartoe zal eerst een
grignardreagens gemaakt moeten worden. Hierna leenmet de daadwerkelijke omzetting beginnen.
De grignardreactie kan op een aantal verschilleredeindingen met een C = O groep toegepast
worden. Denk hierbij aan een aldehyde, keton, ejgogn een ester. Hieronder staan alle
mechanismen (eigenlijk komt het steeds op hetzeléde, maar voor de volledigheid worden ze toch
maar vermeldt).

Het Grignardreagens verkrijgt men door reactie haongeenalkaan met magnesium.
RX + Mg® R-Mg-X (Grignardreagens))
Synthese Grignardreagens

Door de binding van magnesium wordt de alkylgroap glektrofiel een nucleofiel.
Deze nucleofiele alkylgroep kan dan bijvoorbeelgeren met:
positief H in HO onder vorming van een alkaan: R-MgX 3QH® RH + Mg(OH)X

C in CQ, onder vorming van een alkaanzuur: R-MgX +,@OR-COOMgX %%® R-COOH
C in carbonyl HCHO, RCHO of RCOR' tot een primagecundaire of tertiaire alcohol, bijv:
R-MgX + HCHO® R-CH,-OMgX %%@ R-CH,OH

Aldehyd
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3.4.3. Dehydratatie van alkanolen

Zuren protoneren de alcoholgroep, waarna water wadgisplitst. De snelheid van waterafsplitsing
neemt toe van primaire alcohol naar tertiaire abtobmdat een stabieler carbokation gevormd wordt.

Tabel 8 Stabiliteit carbokation en snelheid dehydrtatie

snelheid van waterafsplitsir®
stabiliteit van het gevormde carbokation

primair OH < secundair OH < tertiair OH
RCH-OH < R,CH-OH < R;C-OH
Als een alkanol onder invloed van
een zuur water heeft afgesplitst, dan CHz <|3H CH, CHg CH3
blijft een'primair, secundair of tertiair y c—c—c—cH, H,c—C—CH=CH, H3C—C|Z=C|Z—CH3
carbokation over. Van deze |
carbokationen is de stabiliteit A
verschillend (Tabel 8). Het ontstane
carbokation reageert verder door afsplitsing vangeton. Dit leidt tot de vorming van een alkeen.
Bij behandeling van primaire en secundaire alkamatet zuur ontstaan vaak bijproducten, omdat de
gevormde primaire en secundaire carbokationen mitdeiel zijn dan de tertiaire. Door
hydrideverschuiving ontstaat een zo stabiel mdgelybokation.
Bij behandeling van 3,3-dimethyl-2-butanol (A) nzetur wordt geen 3,3-dimethyl-2-buteen (B), maar
2,3-dimethyl-2-buteen (C) gevormd. De vorming vérpdoduct kan alleen verklaard worden door
aan te nemen dat er in het secundaire carbokagibontstaan is na afsplitsing van water een
methylgroep verhuist. Dit leidt tot een stabiekatitir carbokation. Ook de afsplitsing van hettpno
verloopt volgens een bepaald patroon:
RsC- > RCH- > RCH-.
CrioH_+ 1] CH, o
| | e + Ht ® - HY
HyC—C—C—CH, — | H;C—C—CH—CHy —— % HyC—C—C—CH;—> HyC—C==C—CH;

| I | |

CHgH CH, CH, CH, CH; CH,
Uit de resultaten van additiereacties van zurendadbele bindingen heeft Markovnikov zijn
zogenaamde Markovnikovregel opgesteld: additierdraan een asymmetrische dubbele binding

heeft tot gevolg dat het proton van HX verhuistriieet koolstofatoom met de meeste protonen. Er
ontstaat zo een stabieler carbokation, dat afgerangrdt door in de oplossing aanwezige

CH3H B CH, c
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nucleofielen, zoals X Zijn er meerdere nucleofielen aanwezig (B, etc.) dan zullen naast
broomalkanen ook chlooralkanen gevormd worden. #ldan HX, C}. Br,, HOCI, etc. gaat op deze

manier.

3.4.4. Pericyclische processen

In 1981 werd de Nobelprijs chemie toegekend aath&eretisch chemici Roald Hoffmann (USA) en
Kenichi Fukui (Japan) voor hun bijdragen aan heicint in het verloop vapericyclischereacties.

Daarmee wordt een type reactie aangeduid die kademdeschreven als de ‘gelijktijdige’ verhuizing

(zoals aangeduid met de kromme pijltjes in figu@y &an
elektronparen in een gesloten cyclus.

3.4.4.1. Woodward-Hofmannregels

Het is belangrijk op te merken dat de kromme giitin
figuur 59 weinig informatie over het werkelijke gad

van de elektronen geven (en dus ook niet over het
‘mechanisme’). Zo kan men bijvoorbeeld alle pigtjeet
zo goed omkeren. Het is de grote verdienste van de
Nobelprijswinnaars dat zij pericyclische processader
€én noemer wisten te brengen en een aantal simpele
regels afleidden, die succesvolle voorspellingeteten
omtrent het stereochemisch verloop van zulke rescti
Deze regels worden thans algemeen aangeduid als de
Woodward-Hoffmann (WH) regels omdat het primair
Hoffmann was die in samenwerking met de syntheticus
Robert B. Woodward deze regels formuleerde.
Woodward deelde in 1981 niet in de Nobelprijs ontdiat
toen reeds was overleden. (Eerder (1965) ontving
Woodward de Nobelprijs voor zijn synthetische werk)

Ruim va6r de formulering van de Woodward-Hoffmann
regels ontwikkelden anderen de zelfde gedachtemezo
die in formele ‘regels’ om te zetten. Daartoe behate
Leidse onderzoekers prof. Lutzen J. Oosterhoffref p
Egbert Havinga. Dit geldt in het bijzonder de
elektrocyclisatie encycloreversigprocessen. Deze
reacties treden veelvuldig op in het door Having4a952
begonnen onderzoek naar de fotochemische en
thermische omzettingen van de isomeren van vitaline

Hierbij werd ontdekt dat in provitamine-D (structuriin
figuur 58) door verwarming boven 100 een extra
zesring ontstaat onder vorming van een bindingetuss
atomen C1 en C6. Deze ringvorming is duidelijk een
elektrocyclisatie (vergelijk figuur 59). De subggnten
op C1 (een methylgroep) en op C6 (een waterstafjeko
aan de zelfde kanti§) van de gevormde ring terecht.

figuur 58: Elektrocyclisatie van
previtamine D (P) tot isoPyrocalciferol
(iPy) door verwarmen en tot Ergosterol
(E) door bestraling met ultraviolet licht.
Let op de positie van de met rood
aangegeven methyl (Me) groep op C1 en
de waterstof (H) op C6. In P liggen deze
groepen in het hoofdvlak van het
molecuul, in iPy staan ze allebei aan de
zelfde kant van dit vlak (cis), in E staan
ze aan weerskanten van dit vlak (trans).
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3.4.4.2. Diels-Alder

Opmerkelijk is dat de ringvorming ook tot stand
kan worden gebracht door bestralen met ultraviol
licht bij lage temperatuur. Ook dan wordt een
binding tussen C1 en C6 gevormd, maar de
stereochemie is anders: de waterstof en de
methylgroep belanden aan verschillende kanten
(trans) van de ring (figuur 58).

In een publicatie door Havinga en Schlatmann uit

1961 wordt de theoretisch chemicus Oosterhoff

bedankt voor suggesties die hij gedaan had om h

verschil in stereochemisch verloop van deze en e

aantal verwante cyclisatiereacties te verklaren

waaronder reacties waarbij een vierring in plaats

van een zesring ontstaat. Die suggesties berustte figuur 59: Voorbeelden van pericyclische reactiesen
op Oosterhoff's inzicht in de vorm van de (Igl’glr(rt]rgglgr?pilg? ;g)r:rz]zeig Itglfs\t/((e)r\?eurlzdlggb\é?)grifg waede van
golffuncties (molecuulorbitalen) waarmee de deze notatie bij pericyclische reacties).

toestand van de elektronen beschreven wordkt.

Oosterhoff zag in dat de symmetrie van de golffiendte de elektronen met de hoogste energie bevat
(de ‘hoogst bezettmolecular orbital) een cruciale rol speelt bij het bepalen vanideting waarin dit
type reacties verloopt. In fig. 3A is hatcliserende triee€1 t/m C6 geschetst. Daarin is een deel
aangegeven van die hoogst bezettgtaal en wel dat deel dat het gedrag van de atomen Cben
beschrijft. De kleuren geven het zogenoemde tekende golffunctie aan. Om de binding tussen C1
en C6 tot stand te brengen is het nodig een rotatiede uiteinden van het trieen-systeem uit tearoe
zodanig dat de ‘lobben’ gaan overlappen en welhmetelfde teken (dus blauw met blauw 6f groen
met groen).

Het zal duidelijk zijn dat dit in figuur 60A alledukt

als de rotatie bij C1 tegengesteld verloopt aarbijli€6
(Woodward en Hoffmann hebben hier later de term
disroterendvoor ingevoerd). Het resultaat is dat in de
gevormde ring de waterstof en de methylgroep aan d
zelfde kant (cis) belanden, zoals bij de reaciie (z
figuur 58) die door verhitten plaats vindt.

Absorbeert het trieen eerst ultraviolet licht, dan een
elektron uit de hoogst bezetiehitaal gepromoveerd
worden naar een baan met nog hogere energie die
bovendien een tegengestelde symmetrie heeft. Deze
orbitaal (die nu dus de functie van hoogst beZsisn
overneemt) is geschetst in figuur 60B.

Evident is dat nu bij cyclisatie de rotaties inzé¢fde
richting (conroteren()i moeten verlopen, dus met de figuur 60: Schematische aanduiding van het__primair
. . door Oosterhoff gelanceerde concept waarbij de
k|0|( mee Of a.”ebel tegen de k|0k n. Daal‘dOOI’ bdm overlap tussen orbital lobben met gelijk teken (gren
de waterstof en de methylgroep aan verschillende of blauvglvan g% h\?ogstd beﬁette _Ort?]ital tot b_in?iAr;geidt
: : tussen C1 en C6. Voor de thermische reactie

kanten (rans) V?‘n de gevormde r|_ng, alweer in vereist dit een tegengestelde rotatie (‘disrotatig'op C1

overeenstemming met het experimentele resultaat.  en Cs, voor de fotochemische reactie (B) een gedik
rotatie (‘conrotatie’) (N.B. De kromme pijltjes duiden
hier de richting van rotatie aan en niet zoals iniguur 1

3.4.4.3. Orbitaalsymmetrie de verhuizing van de elektronen!)

Beginnend in 1965 verschijnt een serie artikelam va
Woodward en Hoffmann waarin zij het stereochemisartoop van pericyclische processen verklaren
via een beschrijving die ze aanduidenTdig Conservation of Orbital Symmettjit deze titel kan
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men reeds vermoeden dat die beschrijving gerethteeran de eenvoudige ideeén die Oosterhoff al in
1961 lanceerde. Woodward en Hoffmann geven aadidafedachten één van hun inspiratiebronnen
vormden, maar uit het betreffende citaat blijkt simHavinga’s artikel van 1961 niet diepgaand
bestudeerd hebben. Het was hen blijkbaar ontgaa@akderhoff niet alleen de cyclisatie van een
trieen tot een zesring maar ook de cyclisatie wandieen tot een vierring in zijn beschouwingen had
opgenomen.

De door Woodward en Hoffmann gepropage@utgservation of orbital symmetheschrijving lijkt
op het eerste oog geavanceerder dan die van Oofftenndat ze in hun symmetriebeschouwingen
meer orbitals van zowel reactanten als productéelden. Dat heeft op de uitkomst van de
voorspelde reactieweg echter geen invloed, zoalsamrdt gedemonstreerd door de resultaten van
Fukui.

Het zou dan ook terecht zijn geweest als Oostedmiflobelprijs met Hoffmann en Fukui gedeeld
had. In het bijzonder zag Oosterhoff al in 196@an de in figuur 60B geschetste benadering voor de
reactie onder invlioed van licht te eenvoudig isst@doff en zijn medewerkers hebben na 1961
uitvoerig onderzoek gedaan naar de juiste besahgijvan vooral de fotochemische reacties. Dat was
geen sinecure en pas in de jaren 1968-1972 puldieeee in een serie artikelen een correcte
beschrijving. Daaruit bleek dat de simpele beseimgj van de fotochemische cyclisaties (inclusies du
die van Fukui en van Woodward en Hoffmann) indedda@juist is, maar dat maakte op de meeste
onderzoekers toen niet al te veel indruk in de derete euforie over de voorspellende waarde van de
Woodward-Hoffmann-regels.

3.4.4.4. Claisenomlegging

Bij 200 °C ondergaat 2-propenyloxybenzeen (allylfenuyletieer) ongebruikelijke reactie. Deze is
mogelijk door de directe fenyl-zuurstofbinding: liitgangsmateriaal wordt omgelegd tot 2-(2-
propenyl)fenol ¢-allylfenol).

CH _o HO
=
H,CZ  “CH, D
—>
CH
=
H H,C”~ “CH,

2-propenyloxybenzeen

(allylfenylether) 2-(2-propenyl)fenol

(o-allylfenal)

Deze omlegging (Claisenomlegging) is een doorloperdctie (concerted) met een
overgangstoestand waarbij 6 elektronen betroklien et beginisomeer 6-(2-propenyl)-2,4-
cyclohexadieenon, heeft een hoge energie en disesid tot het eindproduct.

C% H,C H,C
(7/ CH XNe XNe

H CHZ H CH2

6-(2-propenyl)-2,4-cyclohexadienon

3.4.4.5. Alifatische Claisenomlegging

Bij het niet-aromatische 1-ethenyloxy-2-propeetylé@hylether) stopt de omlegging bij het
beginproduct omdat in dat molecuul de carbonylgmstapiel is. Dit noemt men een alifatische
Claisenomlegging.

86 NSO 2007 Theorie



CH HaCx
e \Zc@ NcH
255°C O
Ty = |
CH

CH, CH,
~ /
“SCH SCH,
50%

1-ethenyloxy-2-propeen 4-pentenal

(allylvinylether)

3.4.4.6. Copeomlegging

Het koolstofanalogon van de Claisenomlegging i€dpeomlegging: deze vindt plaats in
verbindingen met 1,5-dieen-eenheden.

H5C6 \ 178 oCH5C6 /
—>
= N

72%
3.4.4.7. Oxy-Copeomlegging
HO HO O
R = NN
= X X

In deze variant van de Cope-omlegging is een wafatsom vervangen door een hydroxylgroep. Na
de omlegging enoliseert de verbinding tot een aldeh

3.4.5. Claisencondensatie
De reactievergelijking voor de klassieke Claisemorsatie

De Claisen-condensatie is een reactie waarbij eelstof-koolstof binding wordt gevormd; daarbij
vindt een reactie plaats tussen twee esters ofsten en verbinding met een carbonylgroep. Bij de
reactie, die plaatsvindt door de toevoeging vansterke base, wordt eerketo ester of een-diketon
gevormd. De reactie is vernoemd naar Rainer Ludiégsen, die als eerste zijn onderzoek naar deze
reactie publiceerde in 1881.

3.4.5.1. Reactieomstandigheden

Ten minste één van de reactanten moet een enbdl@edunctionaliteit bezitten, d.w.z. de verbinding
moet eera-proton hebben en bovendien moet het mogelijkaineen enolaat te vormen van de
verbinding. Er zijn een aantal combinaties mogelgk enoliseerbare en niet-enoliseerbare
ketoverbindingen, waarbij de Claisencondensatigapast kan worden.

3.4.5.2. Types

De klassieke Claisencondensatie waarbij één eroliaee ester wordt gebruikt:
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De gemengde of mixed Claisencondensatie, waanbigaeliseerbare ester of keton met een niet-
enoliseerbare ester worden gebruikt.

The Dieckmanncondensatie, feitelijk een intramadl@ice condensatie van twee esters.

Mechanisme

In de eerste stap vindt deprotonering plaats varester met een-proton, waarbij een ester-enolaat

wordt gevormd. Vervolgens vindt een nucleofielevahwan dit enolaat plaats op de carbonylgroep

van een tweede ester. Een alkoxy-groep dient algrg groep waarna het gevormde enolaat van een
-keto ester of -diketon geisoleerd kan worden door toevoegingeeamzuur.
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4.1. Aminozuren en peptiden

4.1.1. Eigenschappen van eea-aminozuur

Eena-aminozuur heeft een centrale C met een aminoeen e
carboxylgroep. Het centrale C-atoom is asymmetrfbehalve
bij glycine). Het heeft een S-configuratie (FiscHer
aminozuur).

In neutraal milieu komt het voor met twee ladingeositief en
negatief, zwitterion, zie hierboven). Bij lage pifhzlle
basische groepen geprotoneerd, bij hoge pH alle gnarepen gedeprotoneerd.
Een titratie van het aminozuur glycine levert osteande titratiekromme.
Voor een zwak zuur HZ
geldt: K, :[H30+]><Hen
[HZ]
[Z7]
dus: pK, =pH- log——
PRz =p g[HZ]

[Z]
H=pK, +log—
pPH=PpK; g[HZ]
Dit is deHenderson-
Hasselbalchvergelijking

Bij een bepaalde pH in de

titratiekromme van glycine

is de gemiddelde lading van glycine gelijk aan 8z®&pH noemt men het iso-elektrische punt, pl. Bij
deze pH hebben de meeste glycinemoleculen de maftttructuur en er zijn zeer weinig moleculen
met een pluslading en met een minlading (evenvaebeide). De Henderson-
Hasselbalchvergelijking gaat voor beide ioniseregibepen op; dat wil zeggen dat, als pH = pl

[H3N"CH,COO" | [H,NCH,COO ]
enpl=pK. +log
[H3N*CH,COOH] NH3 [H3N*CH,COO |

Merk op dat onder het logteken in beide gevall&tgmjugeerde base]/[zuur] staat. Optellen van
beide vergelijkingen (de som van twee logaritmegei§k aan de log van het product) levert:

_ [HoNCH,COO ]
2pl =pKcooH + PK .+, +10g n
8 [H3N"CH,COOH]
Bij pl geldt ook: [(ENCH,COO] = [H3N'CH,COOH]. De logterm is dan 0 en dus:
pl =% (Kcoon + pK+NH ). Het iso-elektrisch punt is dus het gemiddelde de twee [,-waarden.
3

pl=pKcoon *l0g
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4.1.2. Indeling van de aminozuren
alifatische aminozuren

I I
H;C CHy
H oo CHy o >cH 5 CH H,C  _CH,
4 4 |/ HgCo cH cH
H,N—C—C H,N—C—C / 3 2 0
TN TN HZI\I_(|:_C\ H,N c|: & un (|: 4
H OH H OH 4 OH 2 | \ 2 | \
H OH H OH
glycine (Gly) G 6,06 alanine (Ala) A 6,11 valinedl'V 6,00 leucine (Leu) L 6,04 isoleucine (lle§,04
aminozuren met hydroxyl- of zwavelhoudende zijketen
H.C._
HO\ HS\ HO\ _CH, 37~g
CH, o CH, o CH 0O '
H,C O
|y |y |/ CH, //
HN—C—C H,N—C—C H,N—C—C
2 2 2 H,N—C—C
N N A S
H OH H OH H OH b OH
serine (Ser) S 5,68 cysteine (Cys) C 5,02 threofiihge T 5,60 methionine (Met) M 5,74
aromatische aminozuren
@ @| Oyt
H,N— C C H,N— C—C HN |
H,N—C—C
H OH H OH | \
H OH
fenylalanine (Phe) F 5,91 tyrosine (Tyr) Y 5,63 ptofaan (Trp) W 5,88
basische aminozuren cyclisch aminozuur
CH_ NH Ny N2 A
NH 2 H,C CH, OH
// ! | 2 2
\ HLC o HN_ \ /T
\CH/C\ 2 CH, N—Cli—C\\
CH, o HC O H,C H
H,N (|: C H,N gHz C// "o, //O °
2 I\ HZN—C—C\
OH
H  OH H ,L OH
histidine (His) H 7,64 lysine (Lys) K 9,47 arginifgrg) R 10,76 proline (Pro) P 6,30
zure aminozuren en hun amides
HO @] @] NH
(|)H NP ITIHZ X 2
_C (|; _C (|;
0” CH, o N 0 CH, N
2 | / 2
H N—c|:—c// W iN—c—d& 7
2 | H2N—C—C\ 2 | \ H2N—C—C\
H  OH r|| OH H  OH r|| OH

asparaginezuur (Asp) D 2,98 glutaminezuur (Glu)@3 asparagine (Asn) N 5,41 glutamine (GIn) Q 5,65
Er zijn dus 6 soorten aminozuren:

alifatisch Gly, Ala, Val, Leu, en ll cyclisch = inozuur Pro
OH- of S-bevattend Ser, Cys, Thr, en Met basisch is, Hs, en Arg
aromatisch Phe, Tyr, en Trp zuur en de amides daaAsp, Glu, Asn, en GIn



4.1.3. Peptidebinding en peptide

De COOH-groep van een aminozuur kan een conderesstiee geven met de Nigroep van een
ander aminozuur, waarbij een CONgroep (amide of peptide) gevormd wordt. De ruiijkel
structuur van zo’n peptidebinding is:

Zoals je ziet treedt er in de peptidebinding delisk#ie op: er is sprake van mesomerie. D&C
binding is dus tamelijk star, waardoms-trangsomerie optreedt.

Peptidebindingen in eiwitten zijn meest@nsomdat in decis-

conformatie de dikke R-groepen op naast elkaaiggela-C’'s

elkaar ruimtelijk hinderen. De belangrijkste uitdening is de

peptidebinding in de volgorde X-Pro. X stelt elldanaminozuur

voor. Hier heeft de cis-vorm de voorkeur.

4.1.4. De zwavelbrug
Twee cysteinemoleculen kunnen m.b.v. een oxidatezet worden in cystine volgens:

(@] (@] (0] O
oxidatie
HO SH HS OH —/—> HO S——S OH
NH, NH, reductie NH, NH,

+2H + 2e

Met zulke zwavelbruggen kunnen peptideketens daraebekoppeld worden. De eerste stap bij de
bepaling van de volgorde van de aminozuren in eptige (primaire structuur) is het breken van deze
zwavelbinding met een oxidator, bijvoorbeeld menmerenzuur, HCOOOH of mercaptoethanol,
HSCHCH,OH
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4.1.5. Hydrolyse van een peptide

Met zoutzuur wordt alle peptidebindingen van eeptide volledig gehydrolyseerd. Voor de
structuurbepaling van een eiwit gebruikt men lidvepaalde reagentia/enzymen die wat specifieker
Zijn. Een bekend reagens voor de bepaling van fetmNinale residu van een peptide is het Edman
reagens fenylisothiocyanaatHsNCS. Voor de bepaling van het C-terminale eind waegk
hydrazine gebruikt of een carboxypeptidase, eeteplytisch enzym. Tegenwoordig wordt meestal
het carboxypeptidase Y gebruikt dat elk willekeu€igerminaal residu kan verwijderen.

Er zijn ook enzymen waarmee men een peptide op
specifieke plaatsen middendoor kan knippen.

De belangrijkste twee zijn trypsine en chymotrypsiDeze
beide enzymen behoren tot de belangrijke klassalgan
serineproteasen. Ze worden proteasen genoemd a@sndat
hydrolyse van peptidebindingen in polypeptiden igntten
katalyseren. Er zijn veel soorten proteasen betokij tal
van katalytische reacties. De serineproteasen sciaeiden
zich door het feit dat ze alle een serineresidibbgrluat een
belangrijke rol speelt bij de katalyse. Elk serimdpase
knipt een peptidebinding aan de carboxylkant van ee
specifiek aminozuurresidu. Trypsine knipt bijvocgltkaan
de carboxylkant van basische aminozuurresidu’dszoa
lysine en arginine.terwijl chymotrypsine knipt ade
carboxylkant van hydrofobe aminozuurresidu’s, zoals
fenylalanine en leucine.
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4.2. Vetten, vetzuren

4.2.1. Functie vetzuren

Vetzuren hebben vier belangrijke functies in hettdiam:

- Als bouwstenen/etzuren zijn de bouwstenen van fosfolipiden greglipiden (bestanddelen van cel
membranen).

- Als targeting (doelzoekende) moleculgetzuren hechten zich aan veel eiwitten. De edmnitt
worden zo naar de voor hun bestemde plaatsen irbnagen gedirigeerd.

- Als brandstofmoleculeNetzuren worden opgeslagen als triacylglyceroletefs van glycerol en
vetzuren). Triacylglycerolen worden ook triglycesidof neutrale vetten genoemd.

- Boodschappermoleculen (messengdbshzettingsproducten van vetzuren fungeren als boem en
als intracellulaire boodschappermoleculen (mesgshge

O
H H f.% ?HZ—D—%—(CHZ)M—EH:,
HSC—(CHZ)-;—C=C—(CH:JT—D—D—(|3H
CHZ—D—(E—(CHZ)M—EH:,
0
Figuur: De algemene structuurformule van trigly ckn.

De opbrengst van de complete verbranding van vetzigrongeveer 2,2 kJ per gram. De opbrengst
van de verbranding van koolhydraten en eiwittesieshts ongeveer 0,96 kJ per gram. Dit komt omdat
vetzuren sterker gereduceerd zijn.

Vetzuren worden door hun apolaire karakter (ni¢bglpaar in water) in watervrije vorm opgeslagen.
Koolhydraten en eiwitten binden wel water wanneewprden opgeslagen. Hierdoor bevat 1 gram vet
zes keer meer energie dan 1 gram glycogeen waaaanis gebonden.

4.2.2. Naamgeving van verschillende vetzuren

De systematische naam van een vetzuur is afgedeidle naam van het koolwaterstofmolecuul met
hetzelfde aantal koolstofatomen met als achtenalegsur. Omdat vetzuren bij de pH in het lichaam
geioniseerd zijn (waterstofatoom eraf gesplitstjgsgebruikelijk om ze aan te duiden met de naam
van hun zuurrestion. Het achtervoegsel -zuur wabadtvervangen door -oaat. (zie de tabel hieronder)
De koolstofatomen van vetzuren worden genummerdatseterste het koolstofatoom van de
carboxylgroep (COQ. De koolstofatomen 2 en 3 enz worden vaak aandeuet respectieveliji, b
enz. Het methylkoolstofatoom aan het einde vaneterkwordt het omegaj koolstofatoom

genoemd. De plaats van een dubbele binding indtetiur kan aangegeven worden door terug te
tellen van hew-koolstofatoom (bijvoorbeeld omega-3-vetzuren).

3 2 10
H,C~(CH )0~ CHy~ CH, - €
OH

Figuur: Nummering van de koolstofatomen in een vetaur.

De plaats van de dubbele binding wordt meestalexdhrid door het symbo& gevolgd door een
nummer in superscript. Bijvoorbeatis-D’ betekent dat er eais dubbele binding is tussen
koolstofatomen 9 en 10 ¢ransD” betekent dat er een trans dubbele binding is tusse
koolstofatomen 2 en 3.

In de onderstaande tabel staan de meest voorkonretzigen in biologische systemen met hun
aantal C atomen, dubbele bindingen, gewone naatersgtische naam en de formule.
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aantal dubbele gewone naam systematische naam formule

C-atomerbindingenzuur zuurrest

12 0 laurinezuur  n- dodecanoaat CHCH,),,COO

14 0 myristinezuur n- tetradecanoaat GKCH,),;,COO

16 0 palmitinezuur n- hexadecanoaat GKCH,),,CO0

18 0 stearinezuur  n- octadecanoaat GKCH,),,COO

20 0 arachinezuur n- eicosanoaat CHiICH,)1sCOO0

22 0 beheenzuur  n- docosanoaat CHCH,),,COO

24 0 lignocerinezuurn- tetracosanoaat GKCH,),,COO

16 1 palmitoleinezuutis-D °- hexadecenoaat GKCH,)sCH=CH(CH,),COO

18 1 oliezuur cis- D°- octadecenoaat GKCH,);CH=CH(CH,);COO

18 2 linolzuur cis,cis- D°, D' octadecadienoaat GHCH,),(CH=CHCH,),(CH,){COO
18 3 linoleenzuur  all- cis- D®, D'?, D**- octadecatrienoaat ~ GBH,(CH=CHCH,)3(CH,)sCOO
20 4 arachidonzuur all- cis- D%, Of, D, D**- eicosatetraenoa@Hs(CH,),(CH=CHCH,)4(CH,),COO

Tabel: Meest voorkomende vetzuren in biologische stemen.

In de bovenstaande tabel staan enkele in de naboukomende dierlijke vetzuren. Meestal bevatten
vetzuren in biologische systemen een even aantdstadatomen (bijna altijd tussen 14 en 24). De
vetzuren met 16 of 18 koolstofatomen zijn het meestkomend. Dierlijke vetzuren hebben bijna
altijd een onvertakte koolwaterstofketen. Het vatzwan verzadigd zijn (geen dubbele bindingen
bevatten) of één of meer dubbele bindingen bezibenconfiguratie van de dubbele bindingen in de
meeste onverzadigde vetzureriis De dubbele bindingen in meervoudig onverzadigeteuren zijn
door minstens één methyleen-(Ehgroep van elkaar verwijderd.

De eigenschappen van vetzuren zijn afhankelijkhuamketenlengte en verzadigingsgraad. Vetzuren
met kortere ketens hebben lagere smeltpunten @ameli langere ketens. Onverzadigde vetzuren
hebben een lager smeltpunt dan verzadigde vetzoetezelfde ketenlengte. De smeltpunten van
meervoudig onverzadigde vetzuren zijn nog lager.

Met andere woorden, een korte ketenlengte en oadiyaheid (dubbele bindingen) bevorderen de
vloeibaarheid van vetzuren.

4.2.3. Vetverbranding (Vetafbraak)

4.2.3.1. Hydrolyse triglyceriden.

De eerste stap in het gebruik van vet als energieisrde hydrolyse (= afbreken m.b.v. water) van
triglyceriden door de enzymen dipasenworden genoemd. Dit proces wordt ook wel lipolyse
genoemd. Lipasen zetten triglyceriden om in glykerovetzuren, zie hiervoor de onderstaande
figuur.

0
P
. Ri-¢!
] o
0 CH,-0-C-R1 CH,O0H 0
I ' Lipasen ' 4 +
Rz—C—D—(IZH + 3H,0 — HD—(IZH + R:—C\ _+ 3H
CHy-0-C-R3 CH,0H o
0 A2
Ra—C\
0"
Triglyceride Glycerol Vetzuren

Figuur: De hydrolyse door lipasen van triglycerol n glycerol en vetzuren.

96 NSO 2007 Theorie



De activiteit van lipase in vetcellen wordt gerezprtl door hormonen zoals adrenaline en glucagon.
Deze hormonen activeren het enzym adenylaatcydiasenzym zet ATP om in cyclisch AMP. Dit
cyclisch AMP activeert op zijn beurt weer het enzymteine kinase APKA). Het enzym PKA
fosforyleert het lipase en wordt hierdoor geactide®let zoals bij de afbraak van glycogeen is
cyclisch AMP hier de ' second messenger'. Het homiasuline remt de hydrolyse van triglyceriden.

Glycerol, dat door de afbraak van triglyceride i¢staan, wordt gefosforyleerd daglycerolkinaseen
vervolgens geoxideerd doglycerolfosfaatdehydrogenasat dihydroxyacetonfosfaat. Dit is een
intermediair van de glycolyse en zal hierin venderden afgebroken.

4.2.3.2. Co-enzym A
Vetzuren worden gebonden aan co-enzym A voordaiaiflen geoxideerd.

O 0
. I
R—CM\ +ATP+HS-Cos /= R-C-5-CoA+ AWMP + PPy
o

Figuur: Een vetzuur reageert met ATP en co-enzym Aot acyl-CoA, AMP en pyrofosfaat.

Een vetzuur reageert met ATP en co-enzym A tot-@o/, AMP en pyrofosfaat. Deze reactie wordt
gekatalyseerd doacyl-CoA synthetase

Het enzymacyl-CoA synthetasie gebonden aan het buitenmembraan van het mitociuon.

De totaalreactie ligt sterk in de richting van a€gA door de snelle hydrolyse van pyrofosfaat (een
terugkerend patroon in de biochemie).

4.2.3.3. Carnitine als dragermolecuul
Carnitine transporteert lange-keten geactiveertiauven de mitochondriéle matrix in.

Vetzuren worden geactiveerd aan de buitenmembramamet mitochondrium, maar worden
geoxideerd binnenin het mitochondrium. Omdat lakgten vetzuren niet gemakkelijk door de
binnenmembraan van het mitochondrium gaan is hoergen speciaal transportmechanisme nodig.

Geactiveerde lange-keten vetzuren worden samengeévuoet carnitine. De acylgroep wordt van het
zwavelatoom van co-enzym A overgedragen op de iytljmoep van carnitine onder vorming van
acylcarnitine. Deze reactie wordt gekatalyseerd damitineacyltransferase bdat is gebonden aan
de buitenmembraan van het mitochondrium.

0 fFIja H A
R-C-5-CoA + HyC-N-CHyC-CHy—C
CH;  OI 0
Acyl Coa  arnitine
'?‘I;IS H //D
HS-CoA + Hjn—ﬁr—nnz—n—CHZ—n\ _
CH, OUH 0
=0
R
Coenzym A Acyl carnitine

Figuur: Geactiveerde lange-keten vetzuren worden saengevoegd met carnitine.

Acylcarnitine wordt dan door het binnenmembraamplaatst door eetranslocaseenzym
(membraaneiwit). De acylgroep wordt terug overggédnsaan co-enzym A aan de matrixkant (in het
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mitochondrium) van het membraan. Deze reactie dielingekatalyseerd dooarnitine
acyltransferase lITenslotte wordt carnitine naar de cytoplasmatdadmt teruggetransporteerd door
hettranslocasén ruil voor een binnenkomend acylcarnitine.

Carnitine === Acvl carnitine

Cytosolaire
Kan

i AT
ik i

kant
Carnitine ———— Acyl carnitine

VS
Aeyl CoAl CoA

Figuur: De verplaatsing van acryl carnitine in de mtochondrische matrix wordt gekatalyseerd door
translocase.

4.2.3.4. Afsplitsing C2

Vetzuren worden afgebroken door op elkaar volgexisiglitsingen van delen met twee
koolstofatomen. De reacties die elkaar opvolgem@ijidatie, hydratatie, oxidatie (dehydrogenatie) e
thiolyse. Zie de figuur hieronder.

0r o H O
I O datie [l
R—CHZ—CHE—EHZ—C—S—CDJX R-CH,—C =C-C-8-CoA
FAD FADH, }'I
Acyl CoA trans-A> -Enoyl CoA
H,0

\ Hyrdratatie

0 0 [IJHHD

1l 1l . . | i
R-CH,—C — CH,~C-8-CoA e R-CH,-C - C-C-S-CoA
NADH NaD' H H
+u
3-Ketoacyl CoA 1-3-Hydroxyacyl CoA

Cnﬁ-SH\\ Thiolyse

0 0

i i
R-CH,-C—-5-CoA + H,C-C-5-CoA
Aryl Col verlkort met Agetyl CoA

2 knnlstaf atnmen

Figuur: reactievolgorde voor de afbraak van vetzura: oxidatie, hydratatie, oxidatie en thiolyse.
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De drie reacties vanaf acyl-CoA t/m 3-ketoacyl-Co vergelijkbaar met de reacties van
barnsteenzuur t/m oxaalacetaat in de citroenzulusyc

De afbraak van vetzuren met een keten van een praardal koolstofatomen leidt tot de vorming van
propionyl-CoA in de laatste thiolyse reactiestapdé laatste reactiestap van de vetzuurafbraaktword
3-ketopentanoyl-CoA (5 koolstofatomen) gesplitspinpionyl-CoA (3 koolstofatomen) en acetyl-
CoA (2 koolstofatomen). Propionyl-CoA wordt omgeiresuccinyl-CoA (barsteenzuur-CoA) en in de
citroenzuurcyclus verder afgebroken.

4.2.3.5. Oxidatie onverzadigd vetzuur

Voor de oxidatie van onverzadigde vetzuren zijn eeg isomerase en een reductase nodig.

De eerste reactie in de cyclus van de afbrhakx{datie) van een vetzuur is de oxidatie van esa
CoA onder vorming van een enoyl-CoA met é@ms dubbele binding tussen koolstof nummer 2 en
3, zie de figuur hierboven.

Bij de afbraak van een onverzadigd vetzuur verhindie aanwezigheid van een dubbele binding
tussen C-3 en C-4 de vorming van é@ams dubbele binding tussen C-2 en C-3. Eams dubbele
binding is nodig voor de vorming van L-3-hydroxyk@oA, omdat hiervoor het dehydrogenase
enzym specifiek is. Een isomerase verandert eebealieibinding tussen C-3 en C-4 in ¢mans
dubbele binding tussen C-2 en C-3.

Bij de afbraak van een meervoudig onverzadigd wetzormt eercis-D* dubbele binding een ander
probleem. Door dehydrogenering van dit deeltjetaatseen 2,4-dienoyl tussenproduct, dat geen
substraat is voor het volgende enzym irbezxidatie. Dit probleem wordt omzeild door het emzy
2,4-dienoyl-CoA reductase dat met NADPH als co-emhet tussenproduct reduceert tot eisrD’-
enoyl-CoA. Het eerder genoemde isomeraseigdd®-enoyl-CoA om in deransvorm, zie de figuur
hieronder.

i i
R-C=C—CH,~CH,-C-S-CoA
4

Aeyl Coa

FAD~| [EyTCoA
dehydrogenase

FADH,

2.4-Dienovl Co A
HAH, O e o HE 0
R-C=(-C=C-C-§-CoA — R-CH,~C=C-CH,~C-S$-CoA
NADPH NADP*

+H*
2 4-Dienoyl CoA cis-22-Enoyl CoA

Isomerase

[
R—CHZ—CHZ—C=(|3—C—S—C|JA
H
trans-4*-Enoyl CoA

Figuur: twee enzymen (acyl-CoA dehydrogenase en 2ddenoyl-CoA reductase) maken het mogelijk dat
onverzadigde vetzuren met een dubbele band op eevea koolstofatoom kunnen worden afgebroken.

Oneven genummerde dubbele bindingen worden verwleikt het isomerase en even genummerde
dubbele bindingen door de combinatie van het redigcen het isomerase.
Als de vetafbraak overheerst worden uit acetyl-Gefonstoffen gevormd.
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Al het bij de vetzuurafbraak gevormde actieve azijir (acetyl-CoA) kan alleen voldoende snel in de
citroenzuurcyclus verder worden afgebroken waneegoldoende oxaalacetaat (oxaalazijnzuur)
aanwezig is. Bij vasten of bij diabetes (suikerii¢kvordt oxaalacetaat gebruikt voor de
gluconeogenese. Er is dan onvoldoende oxaaladstaahikbaar om met acetyl-CoA te reageren.

Onder deze omstandigheden vormen twee moleculeyl-&@A één acetoacetyl-CoA en worden
daaruit de ketonstoffen gevormd: acetylacetaatédif, D-3-hydroxybutyraat en aceton.

! !
(F—S—CDA fce E‘rl Co (F—S—EDA
CH CH
Cos T2 HO  CoA 2
| |
2 Acetyl CoA = '-?:D % HD—':F—CH3
CH, @ 'IFH:
Acetoacetyl CO0-
CoA 3-Hydroxy-

3-methylglutaryl CoA

@ Acetyl

H CoA

+

| H +
HO—C—CH; NAD" NADH D=(|3—CH3 H CO, CH,

| |
Co0" CO0 CH,
D-3-Hydroxybutyraat Acetoacetaat Aceton

Figuur: Twee moleculen acetyl-CoA vormen één acetoatyl-CoA en hieruit worden de ketonstoffen
gevormd: acetylacetaat, D-3-hydroxybutyraat en acein.

De enzymen die deze reacties in de lever versngiieril) 3-ketothiolasg(2) hydroxymethylglutaryl-
CoA synthetasd3) hydroxymethylglutaryl-CoA splitsingsenzgm(4) het mitochondriéle enzyim
3-hydroxybutyraatdehydrogenagkcetylacetaat decarboxyleert (=koolstofatoomaaraf in de vorm
van koolstofdioxide) spontaan tot van aceton. Acétaeen vluchtige stof en men ruikt de geur van
aceton in de adem van mensen met diabetes of benedie vasten.

Acetylacetaat is een belangrijke brandstof in sogemveefsels.

De ketonstoffen blijken belangrijke energiebrontemijn, het is de primaire brandstoffen voor de
hartspier en de nierschors. Bij vasten of diabsteskelen de hersenen van glucose over op het
gebruik van acetylacetaat als brandstof.

Acetylacetaat wordt geactiveerd door de overdraahthet CoA van succinyl-CoA naar acetylacetaat.
Acetoacetyl-CoA wordt dan gethiolyseerd tot twedaunolen acetyl-CoA die de citroenzuurcyclus

ingaan.

Acelvdceladl
Cak ~Succinyl CeA
transferase

“+ Sucinaai

b

Acetoacety] CoA

Thiolase | ~~C04
+

2 Acetyl CoA
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Figuur: Het gebruik van Acetoacetaat als brandstof Acetoacetaat wordt omgezet in 2 moleculen acetyl-
CoA, wat de citroenzuurcyclus in kan.

De lever kan acetylacetaat (niet gethiolyseerdrenw aan andere organen omdat de lever zelf het
enzym-CoA transferase niet heeft. Andere weefsdhbbn dit enzym wel.

Acetylacetaat heeft een regulerende rol. Hoge curetges in het bloed zijn een signaal voor een
overmaat aan acetyl-eenheden en leiden tot eeraagde lipolyse (vetafbraak) in vetweefsel
(negatieve feedback).

Mens en dier kunnen vetzuren niet in glucose oremetlens en dier kunnen vetzuren niet in glucose
omzetten omdat zij het acetyl-CoA niet kunnen gideruom pyruvaat of oxaalacetaat te maken. De
beide koolstofatomen worden wel in de citroenzuciey opgenomen, maar door twee
decarboxylaties wordt per saldo geen extra oxatdatégeen gluconeogenese) gevormd.

Planten kunnen dat met behulp van de glyoxyladusywel.

4.2.4. Vetopbouw (Vetzuursynthese)

Kenmerkende verschillen tussen de afbraak en symtven vetzuren.

Afbraak van vetzuren Opbouw van vetzuren
In welk deel van de cel mitochondrién cytoplasma
Binding van tussenproducten aan co-enzym A acgbparteiwit ACP
Enzymsysteem afzonderlijke enzymen enzymen in éditketen
Verandering van de ketenlengte afsplitsing van &2tyl-CoA) toevoeging van C2
donor: malonyl ACP
Redox oxidatoren: FAD en NAD reductor: NADPH

De ketenverlenging houdt op na de vorming van gabmi(C16). Een verdere ketenverlenging en het
invoegen van dubbele bindingen worden gekatalysgeod andere enzymsystemen en vindt plaats in
de peroxisomen.

De vorming van malonyl-CoA is de snelheidsbepalestdp in de vetzuursynthese.

0 0 0
il il
HyC—-C—8-CoA + ATP+HCO; — >C—CH=—'C—S—CDA +ADP+PR+H *
0
Acetyl CoA MMalonyl CoA

De vetzuursynthese begint met de carboxyleringagetyl-CoA tot malonyl-CoA door het enzym

acetyl-CoA carboxylasmet biotine als hulp stof. De carboxylgroep vahdevormde malonyl-CoA
is afkomstig van een waterstofcarbonaat ion. Deegersibele reactie bepaalt de snelheid van de
vetzuursynthese. De reactie is vergelijkbaar meatadboxylering van pyruvaat (gluconeogenese).

4.2.4.1. Ketenverlenging in de vetzuursynthese

Het enzymsysteem dat de opbouw van verzadigde degige vetzuren uit acetyl-CoA, malonyl-CoA
en NADPH katalyseert wordt heetzuursynthasgenoemd. De enzymen van ketzuursynthase

raken los van elkaar wanneer de cellen worden gi@ogen. De beschikbaarheid van deze losse
enzymen hebben de opheldering van de stappenvietdeursynthese vergemakkelijkt.

De tussenproducten in de vetzuursynthese wordesngeln aan een acyl transport eiwit (ACP = acyl
carrier protein). De verlengingsfase van de vetzynthese begint met de vorming van acetyl-ACP en
malonyl-ACP door respectieveligcetyl transacylasenmalonyl transacylase

Acetyl-CoA + ACP® Acetyl-ACP + CoA
Malonyl-CoA + ACP® Malonyl-ACP + CoA
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De synthese van vetzuren met een oneven aantat&taibmen begint met de vorming van
propionyl-ACP uit propionyl-CoA door het minder sjfeeke enzymacetyl transacylase
De vier reacties van de ketenverlenging in de wesnthese zijn een condensatie, reductie,
dehydratatie en een reductie.
9 o_ 0
H;C-C-S-CoA + /,C— CH,~C-S-ACP
0
Acetyl ACP Malonyl ACP

ACP + C(): Condensatie

] 0 OHH O
Il I Reductie . I
H,C-C- CHE—C— n—ACP PR H3C—':I3 = 'ZF—C— S—-ACP
NADPH NADP' H H
Acetoacetyl-ACP D-3-Hydroxyhutyryvl-ACP

H tD Drehydratie

)] H ]
1] : | 1]
HC— CH,~ CH,~C-8-ACP « 7% HC—C=C-C-$-ACP
NADP® NADPH H
Butyryl-ACP Crotonyl-ACP

De getoonde tussenproducten worden in de eerstie nan de synthese gevormd.

4.2.4.2. Vier reacties.

Acetyl-ACP en malonyl-ACP condenseren tot acetg&@e€P onder invioed van het enzyawayl-
malonyl-ACP condenserend enzymdeze condensatiereactie wordt een C4-eenlesiokgnd uit een
C2- en een C3-eenheid terwijl er eentiffoep wordt afgesplitst.

Dat niet twee moleculen acetyl-ACP condenserert ladfchtergrond dat de reactie met malonyl-
ACP een grotere evenwichtsconstante heeft omddedarboxylering een belangrijke bijdrage aan de
verlaging van de vrije energie levert. De vrije igie die bij de carboxylering van acetyl-CoA door
ATP in malonyl-CoA is vastgelegd komt bij de de@atydering vrij. Bij de decarboxylering wordt
hetzelfde koolstofatoom afgesplitst als wat bicdeboxylering van acetyl-CoA door het
waterstofcarbonaation is geleverd. Dus, de kodsbofien van vetzuren met een even aantal
koolstofatomen zijn allemaal afkomstig van acetglAC

In de drie volgende reacties van de vetzuursyntivesdt de ketogroep (C met dubbel gebonden
zuurstof) aan het derde koolstofatoom gereducetreein methyleengroep (-GHl In de eerste
reactie wordt acetoacetyl-ACP gereduceerd tot r-dxybutyryl-ACP. Deze reactie verschilt in
twee opzichten van de overeenkomstige reactie wetriurafbraak:

(1) In plaats van het L-epimeer wordt het D-epingarormd.

(2) NADPH is het reducerend middel, terwijl NAD+tlexiderend middel in de-oxidatie is. Dit
verschil is een voorbeeld van het algemene prindgdNADPH gebruikt wordt voor synthetische
(opbouw) reacties terwijl NADH wordt gemaakt in egieleverende reacties. Vervolgens wordt D-3-
hydroxybutyryl-ACP gedehydrateerd tot crotonyl-AQ® de laatste stap wordt crotonyl-ACP
gereduceerd tot butyryl-ACP, waarmee de eerstengithgscyclus is voltooid.

Na de eerste ronde is er butyryl-ACP gevormd. Itwdede ronde condenseert butyryl-ACP met
malonyl-ACP. Hierna gaan de reacties zoals in dsteeonde. Zo worden er elke ronde 2
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koolstofatomen aan toegevoegd. Dit gaat door tpaémitaat (C16) is gevormd. Palmitaat wordt dan
van ACP afgehaald en er ontstaat palmitaat en ACP.
De nettoreactie voor de synthese van palmitaat is:

8 acetyl-CoA + 7 ATP + 14 NADPH + 6'® palmitaat + 14 NADP+ 8-CoA + 6 HO + 7 ADP + 7 Pi

4.2.4.3. Citraat als transporteur

Citraat transporteert acetylgroepen uit de mitochiém naar het cytoplasma voor de vetzuursynthese.
Vetzuren worden uit acetyl-CoA gesynthetiseerddhdytoplasma terwijl acetyl-CoA wordt gevormd
uit pyruvaat in de mitochondrién.

Mitochondnén Cytoplasma
Acetyl CoA Acetyl CoA
. Citraat =——t—+ Citraat \\/:
{Oxaloacetaat
{Oxaloacetaat ) l/,rNADH
MIalaat
e
Pyruvaat ¢==— Pyruvaat +— \\
NADFH

Acetyl-CoA wordt uit de mitochondrién naar het gyeisma getransporteerd in de vorm van citraat
(citroenzuur). Tegelijkertijd wordt NADH omgeruilcbor van NADPH bij deze reeks van reacties.

4.2.4.4. Herkomst NADPH

Voor elk acetyl-CoA dat wordt verplaatst van hetathondrium naar het cytoplasma wordt een
NADPH gegenereerd.

Hieruit valt in te zien dat bij de vorming van péaiaat acht NADPH worden gevormd als gevolg van
het transport van acht moleculen acetyl-CoA naacyteplasma. De overige zes benodigde NADPH
komen uit het pentosefosfaatpad.

4.2.4.5. Acetyl-CoA in een sleutelrol

Bij de regulering van de vetzuurstofwisseling spaektyl-CoA een sleutelrol.

De vetzuurstofwisseling wordt zodanig gereguleextddd vorming en afbraak van vetzuren sterk
reageren op de behoeften aan energie en andefienstod is de vetzuursynthese maximaal als er
koolhydraten en energie voldoende zijn en vetzsotaars.

De snelheidsbepalende stap in de vetzuursynthesk gekatalyseerd doaicetyl-CoA carboxylase
Het enzym wordt gereguleerd door de hormonen atinenansuline en glucagon. Deze
boodschapperstoffen signaleren de totale behoeftemet organisme. Insuline activeert de
vetzuursynthese. Glucagon en adrenaline hebbdedmigestelde effect.

De regulering wordt ook uitgeoefend door de coreiets in de cel van citraat, palmitoyl-CoA en
AMP. Het sleutelenzym reageert dus op aan het @genbetreffend regulering en aan locale
regulering.

Acetyl-CoA carboxylase wordt geinactiveerd als dgwan fosforylering door eeAMP-afhankelijk
proteine kinaseHet wordt geactiveerd door de binding van citraat
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5.1. Instrumentele analyse

5.1.1. Spectrometrie, algemeen

interacties
absorptie: transmissie
reflectie
fluorescentie
emissie: vlam
chemoluminescentie

toepassingen

microscopie

kwalitatieve analyse (bijv. vlammen)
gekwantiseerd
overgangen tussen discrete energieniveaus

bandbreedte
uv
Fluorescentie
IR

Atomaire NMR

Emissie/

Absorptie

resolutie D

aantal banden——

figuur 61 Eigenschappen spectra bij verschillendeschnieken

bandbreedte geeft aan hoe breed het golflengtedi&bivan een bepaalde spectrometrische
techniek.
resolutie geeft het oplossend vermogen aan vaedtaiek. M.a.w. welke golflengteverschillen
nog te onderscheiden zijn (figuur 61).

reproduceerbaar
absorptie (golflengte, energie) voor de kwalitegi@analyse (interpretatie, gegevensbestanden)
absorptie (intensiteit) voor de kwantitatieve ggsal

“Spectroscopists do it with frequency and interisity
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5.1.2. Spectroscopische technieken en eenheden

Tabel 9 Overzicht spectroscopische technieken

I /m |9ebied techniek afkortingen in de spectroscopie
10° ___radio NMR, NQR AAS atomaire absorptie spectrometrie
10t ESCA electron spectroscopy for chemical analysis
102 MW ESR ESR electron spin resonance
10° | rotatie EPR electron paramagnetic resonance (ESR)
10* FIR FIR farinfrared
105 | vibratie MW  micro wave
10° NIR NIR near infrared
10° VIS/UV  |AAS,UV/VIS,Rama|NMR nuclear magnetic resonance
n
108 VACUUM |fluor- /fosforescentiNQR nuclear quadrupole resonance
10°  Juv UPS UPS ultraviolet photoelectron spectroscopy
100 ] UV  ultraviolet
10" |X-straal |XPS, ESCA VIS  visual
102 | XPS X-ray photoelectron spectroscopy (vgl.
ESCA)

10~ |Y-straal |Mdssbauer X-ray rontgenstraling

Y-ray gstraling

5.1.2.1. Enkele veel gebruikte eenheden

De karakteristieke grootheden van elektromagnetisttaling kunnen zeer uiteenlopende waarden
aannemen (Tabel 10). Aangezien in de dagelijkstipedij voorkeur gebruik gemaakt wordt van
eenvoudige gehele getallen, worden er in de divggbéeden van het elektromagnetische spectrum
verschillende eenheden gebruikt:

Golflengte:dimensie: meter

De golflengte wordt uitgedrukt in onderdelen oflveaeden van de meter. Hiervoor worden
voorvoegsels gebruikt.

1 mm (1 micron) = 1¢ m; gebruikt in de IR-spectroscopie.

1 nm (1 nanometer) = 10m; Gebruikt in de UV/Vis-spectroscopie.

Zeer kleine golflengten worden nog dikwijls uitgekirin de eenheid Angstram. 1 A = ibm =

0,1 nm; gebruikt in réntgenspectroscopie.

Frequentie:dimensie: Hz (3); gebruikt in kernspinresonantie, gewoonlijk uidgekt in MHz.

Golfgetal dimensie: rit; meestal wordt gebruikt ¢y gebruikt in IR-spectroscopie; de meest
karakteristieke banden liggen tussen 4000 en 508 cm

Energie In het Sl-stelsel worden energieén uitgedruktdales. Voor de energieén van fotonen levert
dit zeer kleine getalwaarden op. Daarom wordereigpkectrometrie andere eenheden gebruikt.
Voor e.m. stralen met een zeer kleine golflengtedivde elektronvolt als energiemaat gebruikt. Deze
eenheid is gedefiniéerd als de energie van eetrefe#fat een potentiaalverschil van één Volt heeft
doorlopen. Daar de lading van een elekieen1,640 *° Coulomb geldt 1 eV = 1;60° CV =

1,640

In de kernspinresonantie worden de kwanta gekaraktrd door hun frequentie gewoonlijk
uitgedrukt in MHz.

Voor het infrarode gebied wordt vaak het golfgstalls energiemaat gebruikt. De meest
karakteristieke absorptiebanden in het IR-spectiggen tussen 4000 en 500 ¢m
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In de literatuur worden verschillende eenheden @étiaar gebruikt. Zo wordt de energie van
elektronen in atomen en moleculen dikwijls opgegevecni® (1,2440" cmi! | 1 eV, zie ook

Formule 1)
Uit de spectrometrie blijkt dat de energiebijdratiem gevolge van de elektronenbeweging, vibraties
en rotaties en van elektron- en spinoriéntatiesdeatotale energie van het molecuul gekwantiseerd
zijn. Dit wordt adequaat beschreven met de kwantaoimanica. De frequentie waarbij absorptie of

emissie plaatsvindt wordt bepaald door het eneegehil tussen de betreffende energietoestakglen
enk;:

DE=E,-E,=hn= h70=hcs

Formule 1

Als gevolg van absorptie of emissie van stralingdein veranderingen in de moleculen plaats. In
Tabel 10 is een indeling van het elektromagnetisgeetrum gegeven. Hierin zijn vermeld: de
golflengte, de frequentie, het golfgetal en de gigevan de straling, alsmede de aard van de
overgangen die door de betreffende straling woxeeaorzaakt.

5.1.2.2. Indeling elektromagnetisch spectrum

Tabel 10 Indeling van het elektromagnetisch spectm

| (m) |[n(Hz) |s (cmY) |E(eV) | gebied bijbehorend fysisch proces
102 [3407° [107 10° gstralen
10 |3q0® |10° 10" | e

réntgenstralen overgangen van binnenelektramatomen
108 |3x0° |10° O

vacuim-UV/UV/zichtbaar | overgangen van valergie-bindingselektronen
10° |3a0“ |10° e

nabije IR, IR vibraties in moleculen
104|320 |10 i R

verre IR/microgolven rotatie in moleculen
10% |320° |1 10* |-

micro-/radiogolven instelling van elektronspirmagneetveld
1 340° |10°? 10° |-

radiogolven instelling van kernspin in magneédv
100 |3a0® |10*

5.1.2.3. De wisselwerking van straling en materie

De energie van atomen en moleculen is gekwantisaartalle energiewaarden kunnen worden
aangenomen, er is slechts een discrete serie rfiodadi rotatie van een molecuul rondom zijn as kan
niet met alle snelheden plaats vinden, er zijnrgkeen aantal, van de aard en bouw van het madlecuu
afhankelijke waarden te realiseren voor de omwangesnelheden. Ook de vibratie van
molecuulgedeelten t.o.v. elkaar en de bewegingositip van de elektronen zijn gekwantiseerd. De
rotatie-energie, de vibratie-energie en de elelnenergie hebben dus een reeks separate niveau’s.
Bij elk elektronenenergieniveau van een molecutiboet een aantal vibratieniveau’s, waarbij het
energieverschil tussen deze vibratieniveau’s 1@@0tmaal kleiner is dan het energieverschil tussen
twee opeenvolgende elektronenniveau’s. Evenzo biebhjelk vibratieniveau weer een aantal
rotatieniveau’s, waarvan het energieverschil 100800 maal kleiner is dan die tussen twee
opeenvolgende vibratieniveau'’s (zie figuur 62).\Bifandering in bijv. de rotatietoestand, die dus
alleen sprongsgewijs kan optreden wordt energienggen of afgegeven. Dit kan gebeuren door
absorptie of emissie van straling, waarbij het gieeerschil tussen de begin- en eindtoestand van he
molecuul correspondeert met de energie van hetsgeaderde of geémitteerde kwant:
DErotatie =hn
Het is dus mogelijk om door middel van het metem da frequentie van de geabsorbeerde of
geémitteerde straling de energieverschillen tudseverschillende rotatietoestanden te bepalen.
Uiteraard kunnen we hetzelfde doen voor de vibratieelektronentoestanden.

Een grafisch verband tussen de intensiteit vamuesge of absorptie en de frequentie (of golflehgte
van de straling duiden we aan met de tepactrum(figuur 67 geeft een voorbeeld van zo'n
spectrum). De plaats van de lijnen of banden irspettrum d.w.z. de frequenties waarbij absortie o

Formule 2
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emissie optreedt, heeft iets te maken met de aardle moleculen. De hoogte van de lijnen of banden
in het spectrum geeft aan in welke mate er absogbtemissie optreedt. Dit houdt o0.a. verband met
het aantal moleculen dat aan de absorptie of egrligigiraagt en hoe groot de bijdrage per verbinding
is.

De spectra van moleculen bestaan in principejoiri, die echter om allerlei redenen verbreed
kunnen zijn. Deze verbreding is in het algemeenteleterker naarmate de moleculen minder
onafhankelijk zijn. Dit is bijv. het geval in deodibare en vaste fase of in oplossingen.

De rotatie-, vibratie- en elektronenspectra liggesp. in het verre infrarode gebied, het infrarode
gebied en het zichtbare/ultraviolette gebied. gudir 62 zijn de bijbehorende golflengtegebieden

aangegeven (niet op schaal).
106 104 800 400 200

| | | | |
| | | [ | nm

rotatiespectra vibratiespectra elektronenspectra

\J

figuur 62 Golflengtegebieden

Eg —//—i———

e —— elektronenniveau

AT vibratenkeay

e Rntttenttend ettt ---- rotatieniveau
Ez

elektronovergangen
DE= DEg|, + DEyip, + DEot,

energie [N DO R
E1

figuur 63 Enkele energieniveau’s van een molecuul

Daar de energieén gekwantiseerd zijn kunnen déretedn-, de vibratie- en rotatie-energie slechts
met bepaalde (discrete) hoeveelheden toe- of aiméfigeiur 63). Van de overgangen tussen de
verschillende energieniveaus zijn er een aantglest@aan, maar ook een aantal, op grond van
theoretische verbodsregels, verboden.

Voor de overgangsenerdi& geldt:

DEtot = DEeIektron+ DEvibr + DErot ,Waarin DEeIektron >> DEvibr >> DErot Formule 3
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5.2. NMR-spectrometrie

5.2.1. Inleiding

Protonen en neutronen draaien om een inwendigepag .(Omdat een proton (waterstofkern) een
(positieve) lading heeft, veroorzaakt deze spinraagnetisch moment langs deze as; dat wil zeggen
dat een waterstofatoom zich gedraagt als een kiagneetje. Deze eigenschap werd door Pauli in
1924 gepostuleerd. Pas in 1946 echter waren Bio&hanford en Purcell in Harvard onafhankelijk
van elkaar in staat deze eigenschap experimemtbehtijzen. Niet alleen waterstof, maar alle kernen
met een oneven aantal kerndeeltjes (neutronenctorngn) hebben een magnetisch moment (Tabel

11).

Tabel 11 Magnetisch moment van kernen

kern  voorkomen % protonen neutronen magnetisch
'H 99,984 - ja
H 0,016 - - ja
‘He 100 - - nee
%8 19,61 27 +- 27 +- ja
B 80,39 27 +- 3~ ja
“C 98,89 3~ 3 nee
“coo11 3~ 37+ ja
“N 99,64 3 +- 3 +- ja
N 0,36 3 +- 4~ ja
0 99,76 4~ 4= nee
r 100 47 +- 5 ja
3P 100 7 +- 8~ ja
s 95,06 8~ 8~ nee

De atoomsoorten waterstof en koolstof komen hessmeamor in organische moleculen. Omdat het
belangrijkste koolstofatoom niet magnetisch is,drken we onze aandacht tot het magnetisch gedrag

van de waterstofkernen.

figuur 64 Schema van een NMR spectrometer

4 \ emissie
AN
absorptie AN At
'
Y

figuur 65 Resonantie vs veldsterkte

Het ‘protonmagneetje’ kan in een uitwendig magmbtigeld maar twee oriéntaties (figuur 65)
hebben: gericht met het uitwendige veld mee (skalbdestand) of er tegen in (onstabiele toestdnd).
een NMR apparaat wordt een monster (dat waterstaith bestraald met elektromagnetische straling
van een (radio)frequentie die overeenkomt met hetggeverschil tussen deze twee toestanden (figuur

64).
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5.2.2.  Chemische verschuiving

Niet alle waterstofatomen absorberen straling vattdezelfde frequentie. Dat komt omdat het
proton een effectief magnetisch véldvoelt. En dit effectieve magneetveld is niet exgadijk aan het
uitwendige velH,. De effectieve veldsterkte die een proton voetighaf van zijn omgeving, onder
meer van de elektronendichtheid bij het proton @aahwezigheid van andere protonen in de directe
omgeving. Bij een gegeven radiofrequentie absorballe protonen biflezelfde effectiewesldsterkte,
maar ze absorberen bigrschillende aangelegdeldsterkte.

Als een molecuul in een magnetisch veld geplaatstitv zoals bij het maken van een NMR-
spectrum gaan zijn elektronen rondcirkelen en deze verd@mzaen geinduceerd magnetisch veld.
Als het geinduceerde magnetische veld is gerigfarténet aangelegde veld (dit is het geval als de
elektronen om het proton zelf cirkelen) wordt deetieve veldsterkte kleiner. Men zegt in dat geval
dat het proton wordt afgeschermd (shielded); hsbddeert dan bij een sterker aangelegd veld (hoger
veld). Cirkelen van (voorgd-)elektronen rond kernen in de buurt veroorzaafkigiakelijk van de
oriéntatie van dezp-elektronen ten opzichte van de H-kernen) eenexkisig (deshielding;
bijvoorbeeld bij benzeenringen) of een verzwakksigelding; bijvoorbeeld bij ethyn) van de
effectieve veldsterkte. Hierdoor verschuift de aptie naar een respectievelijk lager en hoger veld.
De chemische verschuiving wordt gedefinieerd in ppm

- miljoenste delen van het aangelegde \jdvaak 60 MHZz).

o= waargenome verschuiing (Hz)><106

60310°Hz
Als referentie neemt meetranethylglaan (CH),Si mets = 0,0. Vanwege de geringe
elektronegativiteit van silicium is de afschermiran zijn protonen groter dan in de meeste andere
moleculen: een grotere * betekent dus een grongckiuiving naar laag veld. Meestal kgtussen 0
en 10.
Voorbeeld 1 Protonen in een methylgroep hebben een kleirteemische verschuiving dan protonen
in een fenylgroep; de elektronen in een methylgioegt enkelvoudige bindingen) rond de H-kernen
zelf schermen af (maar minder dan bij TMS), terdglp-elektronen in de fenylgroep (met dubbele
bindingen) rond de kernen in de buurt het effectiafnetisch veld juist versterken.

figuur 66 Overzicht vans-waarden

Voorbeeld 2 Doordat zuurstof elektronegatiever is dan kodlzsd de elektronendichtheid van het
proton in -OH bindingen kleiner zijn dan van eeatpn in G H-bindingen. Het proton in -CH-
bindingen wordt daardoor meer afgeschermd van agheetveld en zal bij een hoger veld energie
opnemen (resoneren) dan het -OH proton.
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Tabel 12 Karakteristieke waarden van de chemischeevschuivings
karakteristiekes- (chemische verschuiving) waarden
(verdunde oplossing in chloroform)

soort protof chemische soort protog |chemische
verschuiving \verschuiving
ppm HZ ppm HZ
R-CHs 0,9 54 |RCO- CH; 2,3 126
R-CH,-R 1,3 78 | R-CHCI 3,7 220
R;CH 2,0 120 | R-CHBr 3,5 210
R,C=CH, »5,0 300 |R-CH-I 3,2 190
R,C=CHR »5,3 320 |[R-CH(-CI)® | 5,8 350
CeHs- H 7,3 440 |R-O-CH 3,8 220
RC° CH 2,5 150 |[(R-O)CH,’ | 5,3 320
R,C=CRCH »1,8 108 |RCO-H 9,7 580
CgHs- CH; 2,3 140 |R-O-H »5° 300°
CeHs- OH »7° 426 |RCO-OH [p11° 660

Het proton dat resoneert is dik aangegeven. GRospeen verzadigde koolwaterstofketen.

Ten opzichte van tetramethylsilaan (= 0,00 ppm).

Spectrometerfrequentie is 60 MHz.

Merk op dat de verschuiving veroorzaakt door tatdeoratomen of twee RO-groepen weliswaar
groter is dan die van één atoom of atoomgroep, @ela@r niet tweemaal zo groot.

Afhankelijk van het oplosmiddel, de concentratiede temperatuur.

Binnen een groep (bijvoorbeeld een methylgroem) dg protonen equivalent. Ze hebben dan ook
dezelfde chemische verschuiving. Het aantal signgéeft aan hoeveel verschillende ‘soorten’
protonen er zijn. De positie van de signalen geéftmatie over de elektronenomgeving van elk soort
proton. Ethanol heeft drie verschillende soortestgmen: die van de GH de CH- en de OH-groep.
Dit geeft drie lijnen in het NMR spectrum van etbln

Belangrijk: de exacte positie is afhankelijk vanaded van de buuratomen!

Q o o Q@

e

5.2.3. Spin-spinkoppeling

Bij NMR-instrumenten met een hoog oplossend vermddigken de pieken fijnstructuur te vertonen.
Dit wordt veroorzaakt doordat het effectieve vedshkern A beinvioed wordt door de spins van
naburige kernen B. Een verschil in spinoriéntatieoerzaakt een klein verschil in effectieve
veldsterkte en dus ook in de positie van het silgiiéet effectieve veld dat een proton ‘voelt” wordt
groter en kleiner door het magnetische veld dat deamringende protonen wordt veroorzaakt
(Tabel 13). De opsplitsing van een signaal in mexergieken zegt iets over de omgeving van een
proton met betrekking tot andere naburige protohiet.patroon van een piek geeft informatie over
hetaantal buurkernen.

Zo blijkt in het NMR-spectrum van ethanol bij toemend oplossend vermogen de &ifh en de CH
lijn een fijnere structuur te bezitten. De &lifin vormt een triplet en de CHijn een kwartet. Dit

effect staat bekend als spin-spin koppeling. Hetgdton laat geen meervoudige lijn zien omdat het
zeer snel uitwisselt met het oplosmiddel.

Tabel 13 Multipliciteit ten gevolge van spin-spinkppeling

totale spin | Chiprotonen | totale spin | Gfprotonen

+1 - +3/2

0 . +1/2 — T

-1 — -1/2 T
-3/2 —

5.2.4.
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5.2.5. Piekoppervlak

De intensiteit van de signalen geeft aan hoevebpen van elk soort (equivalente protonen) er. zijn
Het opperviak van een piek is evenredig met hetahaquivalente protonen.

Equivalente protonen zijn protonen met dezelfderibehe omgeving; als je in elk van twee
moleculen van een stof in gedachte een willekepmigon vervangt door een ander atoom Z en je
krijgt daarbij hetzelfde product (of een enantiomegan was er sprake van equivalente protonen.
Door deverhoudingvan de integralen te bepalen is ook de

verhoudingvan de aantallen equivalente protonen te bepAlen.

het totale aantal protonen bekend is (bijvoorbe&d

massaspectrometrie), dan kunnen de absolute aamkedrekend

worden.

Bovenstaande leidt tot het bijgaande piekenpathjogthanol.

Elk proton in CH ‘voelt’ vier verschillende spinrangschikkingen

van CH; en elk proton in Ckl'voelt’ drie verschillende

spinrangschikkingen van GH

De piekhoogten verhouden zich volgens een binomigideling.

Dit geeft het volgende opsplitsingsschema.

figuur 67 NMR-spectrum van ethanol

verhouding piekhoogten aantal buren

1 0
11 1 1:3:3:1 1:2:1
121 2 - OH-CH, -CH; TMS
1331 3 laag veld hoog veld
14641 4
15101051 5 >
Samengevat

Een set van n equivalente protonen splitst een MiRaal op in een n+1 multiplet

Equivalente atomen splitsen zelf niet op

Bij parenmultipletten (die horen bij naast elkaar geleggcinale- waterstofkernen) zijn de binnenste
pieken - de pieken dichter bij het andere, gekapgpeiultiplet- groter dan de buitenste.

De patronen kunnen veranderen met de meetconditfjg®gere temperatuur kunnen bijvoorbeeld
door opheffen van beperkte draaibaarheid H-kergeivalent worden.

5.2.6. Kernspinresonantie van'*C (**C-NMR)

NMR-spectroscopie is niet beperkt tot enkel protoriglk willekeurig element met een kernspifC(
10, F, *P en vele anderen) geeft een NMR-signaal.
Koolstof-13 met een abundantie (natuurlijk voorkonean 1,1% heeft een kernspin ¥ is
voldoende aanwezig om met de moderne technologigra@ot nut te zijn. Aangezien koolstof het
centrale element in de organische chemie is, sp€eNIMR een belangrijke rol in het bepalen van de
structuur van onbekende organische moleculen atudiée van organische reacties en processen.
De achterliggende idee en theorie VAB-NMR is het zelfde als vaii-NMR, zodat het oplossen van
de structuren van onbekende organische verbindiggen problemen zal opleveren.
Met name verstrekt hélC-NMR-spectrum van een organische verbinding infiienbetreffende:

het aantal soorten koolstof in het molecuul

de elektronische omgeving van de verschillendetendwolstof

het aantal 'buren’ dat een koolstof heeft (opspdiis
Bij vergelijken vam*C-NMR met'H-NMR zijn de belangrijkste verschillen in de spact

Geen integralen (aantal koolstofatomen)

Breed resonantiespectrum (0-200 ppm) van resosaviier normale koolstofatomen (typisch

breedte voor protonen: 1-10 ppm)
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5.3. Massaspectrometrie

5.3.1. Principe

In de massaspectrometrie bombardeert men in hangivaorganische moleculen met elektronen van
gemiddelde energie. Men analyseert vervolgensja#tliombardement verkregen geladen
brokstukken. De positieve ionen met ladingn massanworden versneld door versnellingsplaten met
een negatieve potentiadl Hierbij krijgen ze een kinetische ener@ig, = ¥2mv = zVen worden in de
analysator door middel van een magnetisch veldveldsterkteH afgebogen volgens (centrifugale
kracht is centripetale kracht):

Hzr
mv_ Hzv v=——
r m

Zo worden de brokstukken gesorteerd naar hun madsayverhouding:

m_H?2 , .Y, m%
—=—y2Zenr= T x—
2z 2V HZ2 z

De straal van de cirkelbaan is dus een functie raoverz’.

5.3.2. Doel

Het ‘brokstukkenpatroon’ is afhankelijk van de egieivan de bombardementelektronen en dient als
unieke ‘vingerafdruk’ van het onderzochte molecd.intense piek met de hoogstézwaarde (de
‘parent’piek) is van bijzonder belang. Deze piekatoveroorzaakt door het oorspronkelijke molecuul
minusJJ n elektron en geeft dus uiterst nauwkeurig de malbnassa ervan weer.

5.3.3.  Apparatuur

In de massaspectrometer kan men de veldsterkte de versnelspanningcontinu veranderen. Men
scant den/zwaarden.

Men gebruikt in de praktijk vaak een combinatie ean scheidingsapparaat (meestal een
gaschromatograaf) met een massaspectrometer: GC-MS.

figuur 68 Massaspectrometer
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5.3.4. Massaspectrum, de chemie
In de spectrometer vinden reacties plaats volgendepaald patroon:
lonisatieproces: M+e® M"+2¢ (moleculair ion)
Fragmentatieproces: WM® F,"+ (M- Fy)
M™® F,"+ (M- F,) (fragmentatiestukken)
Mesomerie speelt een belangrijke rol bij de stediilvan de fragmentatiestukken (de lading kan dan
over een groter molecuulgedeelte worden verdeeld).
- Bij p-elektronensystemen kunnen meervoudig geladen iontstaan. Hierdoor ontstaan ook pieken
bij halvem/zwaarden.

5.3.4.1. Het ionisatieproces

M+e® M" +2¢

lonisatievolgorde van elektronen: niet-bindendeeemoudige bindingen > enkele bindingen
5.3.4.2. Het fragmentatieproces

1. primaire afbraakregels voor molecuulionen

a. | homolytische splitsing @
@ - Xt
X_CY\\_Z. L) Y:Z@ <> Y—

IN

b. | heterolytische splitsing >
X = Cl, Br, | of een stabiel R-—
radicaal (R'O of R'S)

c. | McLafferty omlegging (XYZ = H @

H
- CHO, - COR,- COOH, X' = ® @
- COOR; CONH,, - CONRR;, I < l
-NO,,- CN, - CeHs >z I a: 7 >z
2. Ontledingen van acyliumionen (ontstaan uit aldeyden, ketonen, zuren, esters)

@ ® \ -cCO ®
R—CEO| <> R—C:O/ —_— R

3. Ontledingen van oxonium, iminium, etc. ionen (aistaan uit ethers, aminen, etc.)

Hq
© e , — RCH=CH, @

RCH,—CH,—X=CH, _—> [RCH—CH2 X=CH,] ——— > H—X=—CH,
X=0O,N, S zuur base

Tabel 14 Karakteristieke neutrale fragmenten, afgegglitst van molecuulion M*™

M* minus |afgesplitst type verbinding/groep

1 H aldehyd (sommige ethers en aminen)
15 CH; methylsubstituent
18 H,O alcohol

28 C,H., CO, N | C;H, (McLafferty), CO (cyclisch
29 CHO, GHs keton)

34 H,S aldehyd, ethylsubstituent
35,36 |ClI, HCI thiol
43 CH;CO, GH; | chloorverbinding
45 COOH methylketon, propylsubstituent
60 CH;COOH carbonzuur
acetaat
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Tabel 15 Structuur van belangrijke fragmentionen

m/z structuur type verbindingen

29 CHO' aldehyd

30 CH,NH," primair amine

43 CHsCO', CH;" | methylketon

29, 43,57, 71Y4 C,Hs", CH;*, ¥4 |onvertakte alkylgroep

39, 50, 51, 52, 65, 77 C;H,", CH,', ¥4 | aromatische verbinding

60 CH;COOH' carbonzuur, acetaat, methylester
91 CsHsCH,' benzylische verbinding

105 CsHsCO" benzoylverbinding

m/zwaarde van een molecuulion is even, tenzij heemallion een oneven aantal N-atomen bevat.
fragmentionen met even/zkunnen wijzen op McLafferty
aromaten zijn herkenbaar aawzpieken 119, 105, 103, 91, 79, 77, 65, 51, 39

5.3.5. Massaspectra, voorbeelden
tabel 16 Massaspectrum van ethanol

moleculair ion | Molecuul
en brokstukken | massain u
H;C-CH,-OH 46
H;C-CH=0OH 45
H,C=C=0OH 43

H,C=0OH 31
Hs;C-CH, 29
H,C=CH 27

5.3.6. Isotooppatronen

Bepaalde isotooppatronen treden op
bij moleculen met Cl, Br, S en Si.
Isotopen geven bepaalde
intensiteitsverhoudingen van

piekgroepen figuur 69 Massaspectrum van 3-heptanon

Berekening van de intensiteitsverhouding

Natuurlijk voorkomen (abundantie) van isotopen:

¥Cl = 75,8% ) 31Cl = 24,2% b)

Br = 50,6% 6) 81Br = 49,4% b)

De intensiteitsverhouding wordt dan gegeven daorlf)". Hierin is:
n = aantal Cl, Br atomen in het molecuul- of fragti@m

a = abundantie van het lichtste isotoop

b = abundantie van het zwaarste isotoop

Voorbeeld: 2 chlooratomen in molecuul:
(0,758 + 0,242)2 = 0,758 20,7580,242 + 0,242= 0,575 + 0,367 + 0,0586
(M) : I(M+2) : I(M+4) = 0,575 : 0,367 : 0,0586 =1:0,64:0,10

Voor 2 chlooratomen in een molecuul is d{) : [(M+2) : I(M+4) =1:0,64: 0,10
Voor 2 broomatomen in een molecuul @) : [(M+2) : I(M+4)=1:1,95:0,9

5.3.7. Time of flight massaspectrometrie

In plaats van een ionscheiding op basiswénin een magneetveld kunnen deze ionen ook gesaheid
worden op basis van hun snelheid. Hierbij is deveadigste manier om deze snelheid te kunnen
detecteren, het meten van de tijd die de ionen dgenhet afleggen van een bepaalde afstand: dit
wordt TOF-MS genoemd.
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