ANGEWANDTE CHEMIE

633.700

fiir Studierende des Masterstudiums Advanced Materials Science

WS 2013/2014

Vorlesungsbegleitende Unterlagen I

a.0.-Univ.Prof. Dr. Christoph Marschner
Institut fiir Anorganische Chemie, TU Graz



Lehrbiicher:
Einfiihrende Lehrbiicher:
Erwin Riedel: Allgemeine und Anorganische Chemie, de Gruyter Verlag.
Gutmann/Hengge: Anorganische Chemie, Verlag VCH.
Nylen/Wigren: Einfiihrung in die Stochiometrie, Steinkopff Verlag.
Erwin Riedel: Anorganische Chemie, de Gruyter Verlag.
Weiterfiihrende Lehrbiicher:
Hollemann/Wiberg: Lehrbuch der Anorganischen Chemie, de Gruyter Verlag.

Greenwood/Earnshaw: Chemie der Elemente, Verlag VCH.

Allgemeine Chemie:  Befasst sich mit (einfachen) Grundgesetzen, die fiir alle Bereiche der
Chemie giiltig sind.
z. B.: Chemische Gleichgewichte , Reaktionsgeschwindigkeiten,
Gasgesetze, u.s.w.

Anorganische Chemie: Aus historischen Griinden wird zwischen der organischen (Chemie
der lebenden Materie) und der anorganischen (Chemie der toten
Materie) unterschieden.
Die erstmalige Synthese von Harnstoff (organischer Stoff) aus
Ammoniumcyanat (anorganischer Stoff) durch Wohler (1828) zeigte
die Verwandtschaft der Disziplinen.

Moderne Org. Chem.:  Chemie der Verbindungen des Kohlenstoffs
Moderne Anorg. Chem.: Chemie der Elemente



ATOMBAU

Elementarteilchen, Atomkern, Hiille.

Elementarteilchen sind die kleinsten Bausteine der Materie, sie sind durch physikalische
Prozesse teilweise ineinander umwandelbar.

Wichtig fiir das chemische Verstindnis des Atombaus: Proton, Neutron, Elektron

Elementarteilchen Elektron Proton Neutron

Symbol e p n

Masse 0.91.10" kg 1.6725 . 107 kg 1.6748 . 10% kg
5.59.10"u 1.007277 u 1.008665 u

Ladung -€ +e neutral

Elementarladung: 1.6022 . 10"°C

12
Atomare Masseneinheit: 12 u = 6C

Schematische Darstellung des Atoms: (Ernest Rutherford 1911, Bestrahlung von Goldfolie
mit o-Strahlen).

Elektronenhiille

Atomkern——mH — @

oNeutron
oProton

Atomradius: ca. 10 m (IA)
Kernradius: 10 — 10 m

Nukleonen: Kernteilchen (Protonen und Neutronen)
Kernladungszahl (Z): Anzahl der Protonen im Kern

Nukleonenzahl: Anzahl der Protonen und Neutonen im Kern

Da Atome neutrale Teilchen sind gilt: Kernladungszahl = Elektronenzahl



Chemische Elemente, Isotope

Abweichend von Daltons Hypothese bestehen Elemente nicht aus einer einzigen Atomsorte.
Vielmehr konnen sie sich in der Anzahl der Neutronen in ihrem Kern unterscheiden.

Ein chemisches Element besteht demnach aus Atomen mit gleicher Protonen- und
Elektronenanzahl, die Anzahl der Neutronen kann differieren.

Die fiir ein Element charakteristische Anzahl von Protonen bezeichnet man auch als die
Ordnungszahl.

Eine durch Protonen- und Neutronenanzahl definierte Atomsorte nennt man Nuklid, welches
in folgender Schreibweise dargestellt wird:

NukleonenzahlEl bol
Protonenzah] EA€MENtsymbo

Nuklide mit gleicher Protonenzahl aber unterschiedlicher Neutronenzahl heiflen Isotope.

@) O O
(@) (@) §
! 2
H H ?H
Protium Deuterium Tritium
ONeutron O Proton O Elektron

Elemente die nur aus eine Nuklidsorte bestehen nennt man Reinelemente.
Elemente die sich aus mehreren Isotopen zusammensetzen werden Mischelemente genannt.
Nuklide mit gleicher Nukleonen- aber unterschiedlicher Protonenzahl heiBen Isobare (**C,
14

N).

Massendefekt, Aquivalenz von Masse und Energie
Die Masse eines Nuklids ist stets kleiner als die Summe der Massen seine Bausteine.
Dieser Massendefekt 1dsst sich durch das Einsteinsche Gesetz der Aquivalenz von Masse und
Energie deuten.
E=m.c’ (c=2.9979 . 10° ms™)

Der Masse einer atomaren Masseneinheit (1u) entspricht eine Energie von 931 MeV
(17=6.242.10"% eV).



Wachsende
Energie

28,3 MeVA(,03u

Bei der Vereinigung von Protonen Neutronen zu einem Atomkern wird die dem Massendefekt
entsprechende Energie frei. Sie entspricht der Energie die aufgewendet werden muss um den
Kern wieder in Einzelteile zu zerlegen (oder auch: der Energie welche die Kernteilchen
zusammenhilt).
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Abbildung: Kernbindungsenergie pro Nukleon



KERNREAKTIONEN

Radioaktivitdit

1896: Henri Becquerel entdeckt, dass Uranverbindungen Strahlen aussenden (Radioaktivitiit).
1898: Marie und Pierre Curie isolieren das radioaktive Element Radium.

1903 : Rutherford und Soddy deuten Radioaktivitét als Zerfall instabiler Atomkerne und die
Strahlung als Zerfallsprodukte.

Bei natiirlichen radioaktiven Elementen unterscheidet man drei Arten der emittierten Strahlen:

o-Strahlung: Besteht aus *He Teilchen (Heliumkerne)
[-Strahlung: Besteht aus Elektronen
yStrahlung: Hochenergetische elektromagnetische Strahlung (aus angeregten Kernzustidnden)

o-Zerfall: ***Ra > **Rn + ‘He
P-Zerfall: YK > “Ca+e (Umwandlung eines Neutrons in ein Proton)

Der Radioaktive Zerfall ist mit einem Massendefekt verbunden. Die der Massenabnahme
dquivalente Energie wird von dem emittierten Teilchen als kinetische Energie aufgenommen.

Durch den radioaktiven Zerfall kommt es zu Elementumwandlungen gemil3 den radioaktiven
Verschiebungssditzen.
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Da die bei einem radioaktiven Zerfall entstehenden Produkte meist wieder instabil sind,
kommt es zu einer Zerfallsreihe.

Weil es nur beim o-Zerfall auch zu einer Anderung der Nukleonenzahl kommt
(Verminderung um 4) gibt es 4 radioaktive Zerfallsreihen entsprechend den Nukleonenzahlen:
4n (Thoriumreihe), 4n+1 (Neptuniumreihe), 4n+2 (Uran-Radiumreihe) und 4n+3 (Actinium-
Uranreihe).

Aktivitdt

Die Einheit der Aktivitdt einer radioaktiven Substanz ist das Becquerel (Bq).
1 Bq entspricht einer Menge radioaktiven Materials bei dem es zu einem Strahlungsakt pro
Sekunde kommt.

Zerfallsgeschwindigkeit

Der radioaktive Zerfall erfolgt spontan und kann nur statistisch analysiert werden. Pro
Zeiteinheit zerféllt jedoch immer der gleiche (nuklidspezifische) Anteil der vorhandenen
Kerne.

Die Anzahl der zum Zeitpunkt t noch vorhandenen Kerne N; hingt mit der urspriinglich
vorhandenen Menge N iiber die folgende Beziehung zusammen.

N, = Nge™
wobei A als die Zerfallskonstante bezeichnet wird.

Die Zeit in der die Hilfte der Kerne zerfallen ist, wird vielfach verwendet und als
Halbwertszeit (t1,) bezeichnet.
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100 Ng 100 K
80 N\
zerfallene Kerne \

75

N

o\
: X

| nicht zerfallene 20 \
5 Kerne LA \
15
i~ Ny/8

0 t1 t 3t 0 t1 2t1 3t
7 7 7 2
3

7
a) Fhwalbwertszeiten*—l b) -~ Halbwertszeiten ———=]

50 Ny/2

Radioaktive Restmenge in % (lineare Skala)
Radioaktive Restmenge in % (logar. Skala)

1
2



Altersbestimmung:

" ec-Methode:
“N+n-> "“C+p Atmosphirenreaktion

t1» von '*C ist 5730 Jahre. Gute Genauigkeit bis zu ca. 75.000 Jahre.

Kiinstliche Nuklide

Durch Beschuss von natiirlichen Nukliden mit o-Teilchen, Protonen, Neutronen, Deuteronen
u.a. kann man kiinstliche Nuklide erzeugen. Meist sind sie nicht stabil.

1934: Joliot und Curie

2TAl +*He © P +n; p > g +e* (Positron) kiinstliche Radioaktivitdit

Kernspaltung und Fusion

1938: Hahn und Strafimann: Der Beschuss von Uran mit langsamen Neutronen fiihrt zur
Spaltung von Kernen.

BU+n > 20 > X +Y + 1-3n + ca. 200 MeV

B0y > PKr + "“Ba + 2n
Durch die Umwandlung in stabilere Kerne wird Energie frei (ca. 0.8 MeV pro Nukleon).
Regen die freiwerdenden Neutronen weitere Kernzerfélle an, so kommt es zur Kettenreaktion.

Bei einer unkontrollierten Kettenreaktion steigt die Anzahl der Kernzerfille lawinenartig an
und es kommt zur unkontrollierten Abgabe der freiwerdenden Energie (Atombombe).

. 59 _Kern I : e
) ./.%—0——;

® Neutronen,die neue Kernspaltungen _— -
ausldsen ~—
o Neutronen,die keine neuen e e
Kernspaitungen ausldsen —
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_235 i
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steuern.
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#

_ Neutronen die neue
" Soaltuncen auslisen

U +n > PPy

Bei einer kontrollierten Kettenreaktion (im Reaktor) ist es
erforderlich den Neutronenfluss durch Bremssubstanzen (z.B.:
Graphit; wandelt schnelle Neutronen durch elastische StoBe in
langsame um) oder Neutronenabsorber (z.B. Cadmium) zu

Mit schnellen Neutronen wird sonst gemaf:

in Plutonium umgewandelt.

1 kg *°U entspricht dem Heizwert von 2.5 . 10° kg Steinkohle.

Bei der Fusion von leichten Nukliden zu stabileren Kernen wird ebenfalls Energie frei.

H + °H > “He + n

Die Kernverschmelzung benétigt jedoch Temperaturen um 10—10° K welche in kontrollierter

Weise technisch nicht erzeugt werden konnen.

Anwendung als thermonukleare Sprengkorper (Wasserstoffbombe).

Elementhdufigkeit und Entstehung

Relative Haufigkeit (logar. Skala)

e Elemente mit ungerader
Ordnungszahl

O Elemente mit gerader

- Ordnungszahl

0 20 40 60 80
Ordnungszahl Z

Die Zusammensetzung der Materie im
Universum wird durch ein absolutes
Ubergewicht an Wasserstoff dominiert.
Schwerere Elemente entstehen unter
extremen Bedingungen im Inneren von
Sternen. Zuerst wird Wasserstoff zu Helium
umgewandelt. Danach wird unter noch
extremeren Temperaturen Helium zu
hoheren Kernen verschmolzen.

Nach dem Erreichen der stabilsten Kerne
werden die hoheren Elemente durch
Anlagerung von Neutronen und
nachfolgenden B-Zerfall gebildet.



Bohrsches Atommodell

1913: Nils Bohr entwickelt das Bohrsche Atommodell bei dem sich das Elektron (dhnlich wie
in einem Planetensystem) auf einer Kreisbahn um den Atomkern bewegt.

Die dabei involvierten Krifte sind das Coulombsche Gesetz nach dem sich entgegengesetzte
elektrische Ladungen elektrostatisch anziehen und die aus der Kreisbewegung resultierende
Zentrifugalkraft. Fiir eine stabile Umlaufbahn miissen sich diese Krifte ausgleichen.
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Die Energie des Elektrons hangt nach dieser Vorstellung nur vom Bahnradius ab. Erlaubt
wiren alle Werte fiir r von O bis oo. Dies steht im Widerspruch zur klassischen
Elektrodynamik, wonach ein geladener Korper auf einer Kreisbahn Energie abstrahlen
miisste. Aufgrund des Verlusts an kinetischer Energie miisste der Bahnradius immer kleiner
werden.

Um dieses Dilemma zu vermeiden postulierte Bohr fiir
das Elektron nur Bahnen bei denen der Bahndrehimpuls
des Elektrons ein Vielfaches der Grundeinheit: h/27
darstellt

mvr = ni mitn=1,2,3,.....
27

Plancksches Wirkungsquantum
h=6.6626. 107" kgm’s™ (=Js)

Damit ergeben sich die Radien der erlaubten Elektronenbahnen aus folgender Beziehung:

2
rzh eg;’-nz bzw. r=n’.0.53.10"%m
me




Die erlaubten Energiewerte ergeben sich aus: E =—

2. Bahn

3. Bahn
o 4. Bahn
r
0 r n=4r  L=9r r,= 16 r; Bohr-Radius
hi2m 2h12w 30121 4hi2m Bahndrehimpuls
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Die Energieniveaus im Wasserstoffatom stellen sich deshalb wie folgt dar.

Zunehmende Energie des Elektrons
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Erhitzt man Wasserstoffatome so senden sie
elektromagnetische Wellen aus. Die emit-
tierte Strahlung ist nicht kontinuierlich
sondern besteht aus Linien. Es lassen sich
dabei mehrere Serien mit analoger
Linienfolge beobachten. Die Wellenzahlen
der aller Linien gehorchen der folgenden
Beziehung: % =R_- (L - Lj

n* m’

R..=Rydbergkonstante = 109678 cm’
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Der stabilste Zustand eines Atoms (Grundzustand) ist der Zustand niedrigster Energie. Dabei
befindet sich das Elektron eines Wasserstoffatoms dann im energiedrmsten Zustand wenn die
Quantenzahl n=1 betrdgt. Zustinde mit n>1 sind weniger energiecarm und werden als
angeregte Zustdnde bezeichnet. Wenn dem Atom die erforderliche Energie zugefiihrt wird
kann das Elektron vom Grundzustand mit n=1 auf einen Zustand mit n>1 angeregt werden.
Umgekehrt kann beim Sprung eines Elektrons von einem angeregten Zustand in den Grund-
zustand Energie in Form von Licht abgegeben werden.

1900 Max Planck: Strahlung kann nicht in beliebigen Energiebetrdgen sondern nur als
Vielfaches einer kleinsten Energiemenge abgegeben werden:

E=hv (Planck-Einstein Beziehung)

Obwohl das Bohrsche Modell die Deutung der Spektren des Wasserstoffatoms ermdglichte,
versagte es bei Mehrelektronensystemen.

Quantenmechanik und Atomorbitale

1927: Werner Heisenberg: Die Unschdrferelation besagt, dass es nicht moglich ist den
Impuls und den Ort eines Teilchens (Elektrons) genau zu bestimmen. Das Produkt der
Unbestimmtheit des Ortes AX und der Unbestimmtheit des Impulses A(mv) entspricht dem
Planckschen Wirkungsquantum

Ax-A(mv)=h
a)
a) Wenn die Position eines Partikels unscharf ist,
kann der Impuls relativ genau bestimmt werden
b) Ist die Position eines Partikel relativ genau bekannt,
b) ist sein Impuls unscharf.

11



Die Unschirfebeziehung zeigt uns, dass die Vorstellung eines lokalisierten Elektrons durch
eine Darstellung, die nur zur Aufenthaltswahrscheinlichkeit des Elektrons Aussagen macht,
ersetzt werden muss.

v Elektronen- | Wahrscheinlichkeit
gl --\ wolke /
/
’ ‘y’\-eo
! A
: o
A tze, [ i
p !
8 s
~ o
L ERTE
Bohr'sches H-Atom Dreidimensionale Kugel, innerhalb derer
mit Elektronenbahn Elektronenwolke sich das Elektron mit
90%-iger Wahrscheinlichkeit
aufhalt

1924: Luis de Brogli postuliert, dass bewegte Teilchen Welleneigenschaften besitzen.
Zwischen dem Impuls des Teilchens und er Wellenlidnge besteht die Beziehung:

Diese Welleneigenschaften werden durch Beugungsexperimente an Elektronenstrahlen
bestétigt.

Bei einem gegebenen Radius ergeben sich dann die Quantenzahlen zwanglos, da der Umfang
der des Kreises ein Vielfaches der Wellenldnge betragen muss. Sonst kommt es zu Aus-
16schung.

Es gilt nA =2ar und weiter "_h = mvr
27

Fiir den dreidimensionalen Fall ergibt sich die Wellennatur des Elektrons im Wasserstoffatom
als Losung der Schrodingergleichung.

H: Hamilton Operator

E: Energie H W — E W

y: Wellenfunktion
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Aus der Schrodingergleichung ergeben sich eine begrenzte Reihe erlaubter
Schwingungszustinde die durch drei Quantenzahlen charakterisiert sind. Eine vierte Quanten-
zahl wird benétigt um die spezielle Eigenschaft des Elektronenspins zu berticksichtigen.

Hauptquantenzahl n

Nebenquantenzahl ; } Orbital-
(Bahndrehimpulsqz.) — quantenzahlen

Magnetische Quantenzahl m,

Spinquantenzahl m,

Die Hauptquantenzahl n kann ganzzahlige Werte von 1,2,3 ... annehmen. Im Wasserstoffatom
bestimmt sie die Energieniveaus des Elektrons. Diese werden als Schalen bezeichnet und mit
GroBbuchstaben beginnend bei K(ern) als L, M, N,.... benannt.

n Schale Energie Zustand

me* 1
1 K E, Grundzustand o — ==
2 L Ya E, ge R 0
3 M Yo E,
4 N Vis E, ;ng;a:regte
5 o Yos E, ustinde
6 P Y36 E

Die Nebenquantenzahl | ist mit n durch die Beziehung: 1 < n-1 verkniipft. Die moglichen
Werte fiir 1 sind deshalb: 0, 1, 2, 3....N-1. Die zugeordneten Quantenzustinde werden als s, p,
d und f-Zustidnde bezeichnet.

Die K-Schale besteht nur aus einem s-Zustand, die L-Schale aus s- und p-Zustinden und die
M-Schale aus s-, p-, und d-Zustédnden. 1 legt die Grée des Bahndrehimpulses L fest.

Schale K L M N

h
n 1 2 3 4 L=AJl(l+1)-—
I 0 01 012 0123 27
Bezeichng. s S spd spdf
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Die Magnetquantenzahl m; kann Werte von —1 bis +] annehmen. Sie gibt an wie viele s, p, d,
f-Zustdnde existieren.

! m, Anz. d. Zustinde
2i+1
0 0 1x8
il -1 0 +1 3xp
2 -2 -1 0 +1 +2 &} 54 )
3 -3-2-10+ +2 +3 7 xf

Die durch die Quantenzahlen definierten, erlaubten Schwingungszustinde werden als
Atomorbitale bezeichnet.

K}
[ n 8 Orbitale
@ S P d f
g
S 4N H I DS S
E 4s  4p 4d af
glsm H HIN HEEEN
Q 3s 3p 3d
2z
gl 2. H HEE
2 2s 2p
1 K N
1s

Die Atomorbitale unterscheiden sich beziiglich ihrer Grofe Gestalt und rdumlicher
Orientierung.

Die Hauptquantenzahl n bestimmt die Grofe des Orbitals
Die Nebenquantenzahl 1 bestimmt die Gestalt des Orbitals

Die Magnetquantenzahl m; bestimmt die Orientierung des Orbitals im Raum




Elektronen besitzen die Eigenschaft einer Eigendrehung (Spin). Es gibt zwei Moglichkeiten
dieser Eigendrehung, die durch die Spinquantenzahl m; und entsprechende Werte von +%2
bzw. -¥2 beschrieben werden.

Aus den Kombinationen der vier Quantenzahlen erhdlt man die Quantenzustinde des
Wasserstoffatoms (s. 0.)

Im Wasserstoffatom kommt es zu einer Entartung der Energieniveaus der Orbitale einer
Schale. D.h. alle Orbitale einer Schale sind von gleicher Energie. (s.0.)

Fiir Systeme die grofer sind als das Wasserstoffatom ist die Schrodingergleichung nicht exakt
I6sbar (3-Korperproblem). Naherungsweise Losung zeigt jedoch, dass Atome mit mehreren
Elektronen wasserstoffdhnliche Atomorbitale besitzen. D.h. die Anzahl, die Gestalt und die
Orientierung dieser Orbitale sind gleich.

Unterschiede gibt es in der Energie der Orbitale einer Schale. Die Entartung ist aufgehoben.
Es kommt zur Ausbildung von Unterschalen.

5 —
4d

¢ 5 mmm
= ™ Bl )
el * mEm
w 3p

3s

2

3 »

2s
=

i

Bei Mehrelektronensystemen miissen die Atomorbitale mit Elektronen besetzt werden. Eine
Reihe von Regeln bestimmt die Vorgangsweise beim Verteilen der Elektronen auf die
moglichen Zustinde (Aufbauprinzip).

Pauliprinzip: Ein Atom darf keine Elektronen enthalten, die in allen vier Quantenzahlen
tibereinstimmen. D.h. jedes Orbital darf mit maximal zwei Elektronen besetzt werden.

Hundsche Regel: Die Orbitale einer Unterschale werden so besetzt, dass die Anzahl von
Elektronen mit gleicher Spinrichtung maximal ist.

Im Grundzustand eines Atoms werden die Elektronen in die Orbitale in der Reihenfolge
wachsender Energie gefiillt.

15



1s2  2s2  2p!

i c [@ [ [FI]

15t 12 25?7 2p?
“\ o
He Vollstindig besetzt

2 2 3
— besconders stabil 1s 2s 2p

=

b 0
i [ B = = Ry
1s2  2s1  2p° F

152 252 2pd

Be [Nl [ [T ] Ne [FH

2 2 0
1s 2s 2p 152 252 2pS

Aufbauprinzip
ca [t [t [LR[HHHY 6 [T T
1s2 252 2pf 3s?2  3ps 3d¢ 4s2
[Ar] 45230
Sc Y RSN T M Halbgefiillte bzw. vollst. gefiillte Unterschalen
1s2 252 2pf 3s2  3pf 3d" 4s2 = héhere Stabilitat

[Ar] 4523d"
vin 18 (9] (BS1EIHY) (9] (RIS CRTETEr e e I or [t4 [ [t [A] [FRIR] (FTFTATETE]

2 2 6 2 6 5 452 1s2 252  2pb 3s2  3ps 3d® 4s'
182 2s? 2p 3s?2 3p [A?;-;’4523d5 s [Ar] 4s'3d5
Zn (to] [It4[t4]  [£4] [ERTERTEY] [ERTHRTERIESIY] cu [t4 [t3] [AUIHN[HE] [£3] (ASTERTHY] [ASIHTHIHTE] l
1s2 252 2p8 352 3pb 3d10 4s? 1s?2 252 2p¢ 3 3p° 3d'®  4s!
[Ar] 4523d1° [Ar] 4513d1°

Elektronenkonfiguration: Die Besetzung einer bestimmten Anzahl von Orbitalen mit
Elektronen nennt man die Elektronenkonfiguration. Diese kann entweder durch ein
Kistchenschema oder kiirzer durch das Anschreiben der Orbitale mit hochgestellten Zahlen
welche die Anzahl der sich in den Orbitalen befindlichen Elektronen angeben.

F: 1522s22p5

Wenn die s und p-Orbitale einer Schale (bzw. die 1s Schale) vollstindig gefiillt sind spricht
man von Edelgaskonfiguration. Diese Konfiguration ist besonders stabil und es kann
angenommen werden, dass die Elektronen, die zum Erreichen der Edelgaskonfiguration
benotigt werden, nicht mehr an chemischen Reaktionen oder Bindungen teilnehmen.

Deshalb wird zur Darstellung der Elektronenkonfiguration, die letzte vollstdndige
Edelgaskonfiguration in Form ihres Elementsymbols vorangestellt.

F: [He]2s*2p°, Al: [Ne]2s*3p’, Ti: [Ar]4s*3d?

Periodensystem der Elemente (PSE)

16



19 7

Beg4
B 1
e
N 14
016
F 19
Na 23

Mg 24
Al 2T
Si 28
=
S32
Cl35
K39
Cad0
? 45
PEr 56
Y60
?In 76

_ Durch sukzessives Erweitern der Atomkerne mit
TR0t 2180 F990 | protonen (und Neutronen) und der Hiillen mit
V51  Nb94 Tal82 N . .
oEET  BSEE SE Elektronen erhilt man die Abfolge, welche die Summe
Mn55 Eh104 Pt197 der Elemente ausmacht.
Fess Rui04 Ir19s  Beim fortschreitenden Auffiilllen der Orbitale mit
Ns9  Pd107 0s199  Elektronen kommt es periodisch zu gleichen
Cugs  Ag108 Hg200  Elektronenanordnungen in der jeweils dulersten Schale.
f” 2: 5"111162 au 167 Atome mit analogen Elektronenkonfigurationen haben
5 76 Sr : dhnliche Eigenschaften und konnen deshalb zu Gruppen
_ n118
as75  Shioo mioo  Zusammengefasst werden.
Se79 Te 128
Breo J 127 1869: Dimitri Mendelejew und Lothar Meyer
Rbss Cs133 T204  stellen auf der Basis der ca. 60 bekannten Elemente das
srér Bai13r Pp207 Modell des Periodensystems der Elemente vor:
f:ggj Dabei werden Elemente mit dhnlichen Eigenschaften
b nach steigenden Massen geordnet.
Th 118
13 14 15 16 17 18
Pl op? PPt P pR(sY)
2
He
|6 7 ] g9 10
|C|NJO|F |Ne
3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 QRS 16 (17 [©
d 2 B &t &Ff F F & @@ dn i [ P | S [Cl | Ar
35 |36
Br | Kr
E ERED
| Te I | Xe
183 (5 [%5
At |Rn
i 2 # # ©f f F f £ fi0 1 f2 13 f4
58 |59 [60 |61 [62 [63 |64 |65 |66 |67 |68 |69 [70 |71
Ce | Pr| Nd|Pm|Sm|Eu| Gd| Tb | Dy |Ho| Er [Tm]|Yb | Lu
90 [91 [92 [93 |94 [95 28 [327 (98 [9g foo [ot oz o3
Th [Pa| U [Np|Pu [Am|Cm|Bk| Cf | Es |Fm|Md|No | Lr
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Alkallmetalle (+H) Pnikogene Halogene
Erdalkalimetalle Chalkogene
. < Erdmetalle(+B) He
_‘"' 8 g |10
6 all [; . 6 | E | Ne
ergangsmetalle —
5 116 17 |18
6 7 8 9 10 P|S (CI | Ar
TTEl 35 |36
Br | Kr
53 (54
| | Xe
55 56
At | Rn
Edelgase
) 58 |59 |60 |61 [62 |63 |64 [65 |66 |67 [68 |69 |70 |71
Lanthanide |Ce | Pr| Nd|Pm|Sm|Eu| Gd| Tb | Dy [Ho| Er [ Tm|Yb | Lu
G0 |91 [92 |93 |94 |95 |96 |97 |98 |99 (oo (o1 poz [o@
Actinide | Th |Pa| U | Np|Pu [Am|Cm| Bk | Cf | Es |Fm|Md|No | Lr
1 2 13 14 15 16 17 18
la lla lla IVa Va ¥la Vllavilla
7 7
H He
- R S
C|IN|[O]|F |Ne
3 4 5 6 7 8 910 11 128 5 116 |17 |13
b Vb Vb VIb VIlb ~MllIb- Ib  Ilb S| P | S |CAr
| 24 |35 |26
_.,_Se Br | Kr
53 54
|1 | Xe
Sl B
At | Rn

58 |59 |60 |61 |62 [63 |64 |65 |66 [67 (68 |89 |70 |71
Ce | Pr|Nd|Pm|Sm| Eu| Gd| Th Dy |Ho| Er | Tm|¥b | Lu
o0 a1 [92 92 [94 95 [96 [97 [98 [99 oo foa poz2 [102
Th [Pa] U |Np|Pu[Am|Cm|Bk | Cf | Es [Fm|Md|No | Lr
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Im Periodensystem untereinander stehende Elemente werden Gruppen genannt. In einer
Gruppe befinden sich jeweils Elemente mit dhnlichen chemischen Eigenschaften.

Die Gruppen Ia bis VIIla (bzw. 1,2 und 13-18) werden Hauptgruppen genannt. Die
Elektronenkonfiguration der Hauptgruppen Ia bis VIIla iindert sich von s' auf s’p°. Ihre d-
und f-Orbitale sind entweder leer oder vollstindig besetzt.

Die fur das chemische Verhalten verantwortlichen Elektronen, der &duBersten Schale
bezeichnet man als Valenzelektronen.

Die Gruppennummer der Hauptgruppen gibt die Anzahl der Valenzelektronen wieder.

Die Gruppen Ib bis VIIIb (bzw. 3 bis 12) werden Nebengruppen genannt. Bei ihnen werden
die d-Unterschalen aufgefiillt. Die Nebengruppenelemente haben die Konfigurationen s*d’ bis
s?d". Die Nebengruppenelemente werden vielfach auch als Ubergangselemente (engl.:
transition elements) bezeichnet.

Durch das Auftreten der f-Orbitale kommt es beim Auffiillen der 4f Orbitale zu einer weiteren
Gruppe von Ubergangselementen die man als die Lanthanoiden oder Seltenen Erdelemente
bezeichnet. Obwohl die f-Orbitale bei den Lanthanoiden sukzessive aufgefiillt werden
verhalten sie sich als ob sie 4fx5d16s2—Konfiguration besdBen und nur die 6s- und 5 d-Orbitale
fiir das chemische Verhalten ausschlaggebend wiren. Die einzelnen 4f-Elemente sind sich
daher chemisch sehr @hnlich.

Beim Auffiillen der 5f-Orbitale kommt es zur Bildung der den Lanthanoiden #hnlichen
Gruppe der Actinoiden, welche alle radioaktiv und zum grof3ten Teil nur kiinstlich herstellbar
sind.

Die im PSE nebeneinander stehenden Elemente bilden die Perioden. innerhalb einer Periode
dndern sich die Eigenschaften der Elemente von stark metallischem Charakter ganz links zu
ausgepragt nichtmetallischem Verhalten ganz rechts.

Innerhalb der Gruppen wichst der metallische Charakter mit steigender Ordnungszahl.

Die typischsten Metalle stehen im PSE deshalb links unten und die typischsten Nichtmetalle
rechts oben.

Durch den hohen Ordnungsgrad im PSE war (und ist) es moglich Voraussagen iiber die
Eigenschaften noch nicht entdeckter Elemente zu machen.

Edelgase:
He: 1s° Ne: [He]2522p6 Ar: [Ne]3523p6
Kr: [Ar]3d'%4s*4p® Xe: [Kr]4d'*3s%3p° Ra: [Xe]4f'*5d'%6s*6p°

Durch die abgeschlossenen &duBleren Elektronenschalen (Edelgaskonfiguration) sind die
Edelgase (engl.: inert gases) sehr reaktionstrige Elemente.
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Alkalimetalle:

Li: [He]2s! Na: [Ne]3s' K: [Ar]4s!
Rb: [Kr]5s! Cs: [Xe]6s'

Den Alkalimetallen ist die Elektronenkonfiguration s! gemeinsam. Dieses Elektron wird sehr
leicht abgegeben. Dabei bilden sich Ionen mit Edelgaskonfiguration. Die Alkalimetalle sind
sehr reaktionsfiahige weiche Leichtmetalle mit niederem Schmelzpunkt.

Halogene

F: [He]2s22p5 Cl: [Ne]3s23p5 Br: [Ar]3d104s24p5
I: [Kr]4d'*3s%3p’

Den Halogenen (Salzbildnern) gemeinsam ist die Elektronenkonfiguration s*p’. Sie sind eine
Gruppe von sehr reaktionsfihigen typischen Nichtmetallen. Mit Metallen bilden sie Salze,
wobei sie ein Elektron aufnehmen und dabei Edelgaskonfiguration erhalten.

Da die meisten Eigenschaften eines Elements von seinen duBleren Elektronen abhingen,
dndern sich auch diese Eigenschaften mit steigender Ordnungszahl periodisch.
Als Ionisierungsenergie (I) bezeichnet man die Mindestenergie, die erforderlich ist um ein

Elektron aus dem Atom zu entfernen. Aus dem Atom entsteht bei diesem Vorgang ein einfach

positiv geladenes lon (Kation). Damit stellt die Ionisierungsenergie ein Malf fiir die Festigkeit
mit der ein Elektron an ein Atom gebunden ist dar.

X+I=2>X +¢

2500 - Is

— oHe
= Ne z°
£
= 20001 !
[ / 3
o ] X’ o Ar
iy 1500 4 f:] /F /a
. “‘x. 3p3
H 257 ‘/ O . p /‘CI
10001 ?e /c 3 /-ﬂ.
] T Mg v
/ '\\‘/ Si
500- 4 |/ Al
Li Na
0 ] 1 L 1
0 5 10 15 7 20

Innerhalb einer Periode nimmt I stark zu um bei den Edelgasen ein Maximum zu erreichen.
Die Alkalimetalle weisen dagegen immer die Minima in der Serie auf und trennen sich
demnach am leichtesten von ihren duB3eren Elektronen.
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Der unregelméflige Anstieg von I innerhalb einer Periode spiegelt die besondere Stabilitit
ginzlich oder halb gefiillter Unterschalen wieder.

Innerhalb einer Gruppe nimmt I ab, da in jeder hinzukommenden Schale die #dufleren
Elektronen schwicher an den Kern gebunden sind.

Bei Atomen mit mehreren Elektronen sind auch weitere Ionisierungen moglich, man
unterscheidet deshalb 1., 2., usw. Ionisierungsenergie.

Nr,|5,,,,- lonisierungsenergie in eV*
bol
1. 2. 3. 4. 5. 6. T. 8. 9. 10 11. 12, 13. 14. 15.
abgespaltenes Elektron
1 H 136
2 |He 246|544
5 JLi 547561225
4 |Be 38215292177
5 83 |25.2] 379 | 2594 |340.2

B

C 113244 470 | 645 |392.1]490.0
7 IN 14.5126.6) 47.5 | 77.5 | 979 |352.1|6aT.0

(6]

F

136350 546 | 774 |1139) 138 17393871 4
17.4)35.0] 627 | 7.1 |114.2) 1572 1852|933, 7) 1103.]
10 |Ne 2064101625 | 971 [126 2] 1579|207 3|230.0] 11958 | 13622
11 |Na S1[473] Tl | 989 [I133 4| 1722|208 5264 2] 2900 |1465 1|1648.7
12 Mg Ta|l50] 80,0 L1092 [14]1 3] 1865|224 92650 3280 | 3675 1761 81962 6
13 |Al GO0 I8 8 284 | 12000 | I53.7) 1905|241 4284 6] 3302 | 3986 | 442.1 | 2085 9|2304.0
Frsi B 1|63 335 | 451 [166. 720500246 513032 3511 [404.4 | 476.1 | 3235 | 2437 726731
ili’ 105[19.7] 302 | 5314 | 650 [2204|2632|309.4) 3717 | 4245 | 4796 | 5604 | 611.9 |2816.9] 3069 &
16 |S 104|234 350 | 473 | 725 | 880 |2R1.0|3288) 3791 | 4471 | 5048 | 5646 | 6516 | T0T.1 | 32238
17 |C1 130023 8] 399 | 535 | 678 97.0 |114.2]348.3) 4001 | 4556 | 3263 | 592.0 | 656.7 | 749.7 | 8094
1% |Ar 158276409 | 598 | 750 913 [124.001435) 4224 | 4787 | 3390 | al8.2 | 6B6.0 | 7557 | 8548
19 |K A3 |31LE 457 | 609 | B30 1000 IT A 135.0) 1760 | 5034 | 5641 | 6291 | 7T14.0 | 787.1 | 861 8
20 |Ca G 1S 309 | 670 | 844 | 1ORS 1277 147.2] I8ES 21013 | 5913 | 6504 | 726.0 | 8166 | 8951

Als Elektronenaffinitdit (E,,) bezeichnet man die Energie, die frei (negative E.,-Werte) oder
benotigt (positive Eq,-Werte) wird, wenn ein Elektron an ein Atom unter Bildung eines
negativ geladenen lons (Anion) angelagert wird.

Héufig findet man Tabellen, die beziiglich der Vorzeichenkonvention anders geartet sind.

Y+e >Y +Eg

Cle
Fe wird 3p°
%‘300 . wird 2"
£
2
(b}
5200 wird Sp
E wird 2p
wird 157
-100q H Wrd 2’ W'rd 392

100..................
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Die Tendenz ein Elektron aufzunehmen ist bei den Halogenen am groBten, da bei ihnen durch
Aufnahme eines Elektrons Edelgaskonfiguration erreicht wird. Die Stabilitdt gefiillter bzw.
halbgefiillter Schale kommt auch bei den E.,-Werten zu Ausdruck und ist fiir die hohen Werte
in der 4. und 7. Hauptgruppe verantwortlich.

L& VII& VIII&
H H He
7as | LA e Ve VA VIA | 735 | -
Li | Be B z il ] F He
G0.4 = 27 (1234 T 1425 |331.4 &3
Ma | Mg Al | 581 P 3 o1 | Ar
532 = 45 (1350 | 724 | 2025 3524 =
K Ca Fa | Ge | be | Se B | Kr
489 i a0 120 T8 197.0 | 337 .9 i
Bh | o In | 50 | 5b | Te I e
47 .4 = 24 122 102 [192.1 [298.4 &3
Cs | Ba Tl | Ph | Bi | Poa | &t | BEn
45,0 ® 30 110 110 190 270 i
Fr | Ra
44.5 -

Wenn neutrale Atome Elektronen

F/ Ne* abgeben oder aufnehmen,

1s2 252 2pb entstehen lonen

(Kationen bzw. Anionen)
T NEE

F-/Ne/Na*
1s2 252  2p¢
N

Ne-/ Na

1s2 252 2pb 3st

Elektronenaffinitat

zweite erste o -
A-e— A~ «— A — A* —» A2
+ e + e~ .
erste zweite

lonisierungsenergie

Die Ionisierungsenergien und Elektronenaffinititen spiegeln sich auch in den Afom- und
lonenradien wieder. Die stirkere Bindung an den Atomkern resultiert in kleineren
Ionenradien.

22



Zunahme
Periode

]

Atomradien der Hauptgruppenelemente

Gruppe
14 15 16 17

143

a
£ Ge‘rAs"VSe‘rB"‘
121 L11? Lm '

Ga

153

Radius
pm

118 110

122

158 133

Pb
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141 137 1
A A A

Bi Po

182 167

251300

201250

154200

10+150

51-100

Rn

>

gleiche Schalen, héhere Kernladung — Abnahme

Periode

lonenradien

der Hauptgruppenelemente

Gruppe

14 15 16 17

18 lonen-
J radius
ppm
201-250
151-200
1071-150

51-100

1-50
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CHEMISCHE BINDUNG

Chemische Bindung

v I Ty

Metallische lonen- Kovalente
Bindung bindung Bindung

Wasserstoffbriicken- Van-der-Waals
bindung Bindung

Ionenbindung (heteropolare Bindung)

Ionenbindungen entstehen durch die Verbindung von ausgeprigt metallischen
Elementen (z.B. Alkalimetalle) mit Elementen mit ausgeprdgt nichtmetallischem Charakter
(z.B. Halogene).

Ein typisches Beispiel fiir eine Substanz mit Ionenbindung stellt Natriumchlorid NaCl dar.

Bei der Reaktion von Natrium mit Chlor geben die Na-Atome die 3s' Elektronen ab, welche
von den Chloratomen aufgenommen werden. Die Natriumionen erhalten damit die
Elektronenkonfiguration von Neon und die Chloridionen jene von Argon.

Na- + Cl _— Nat + ::c:]:'

Die verédnderte Elektronenkonfiguration &ndert des chemische Verhalten der Atome
dramatisch. Wihrend sowohl elementares Natrium, wie auch Chlor extrem reaktive
Substanzen  darstellen, sind die entsprechenden Ionen mit abgeschlossener
Edelgaskonfiguration sehr reaktionstréige.

Kationen und Anionen ziehen sich aufgrund ihrer entgegengesetzten Ladung elektrostatisch
an. Diese Anziehung wird durch das Coulombsche Gesetz beschrieben.

F = _ k¢
dre,r’

zk bzw. z, stehen fiir die Ladungszahl des jeweiligen lons.

e: Elementarladung

€o: Elektrische Feldkonstante

r: Abstand der Ionen

Die Anziehung ist proportional dem Produkt der Ladungen und umgekehrt proportional dem
Quadrat des Abstandes zwischen den Ionen.
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Da die elektrostatische Anziehung ungerichtet ist, wirkt sie in alle Raumrichtungen gleich.
Daraus ergibt sich, dass der energetisch stabilste Vorgang der ist bei dem ein Anion von
moglichst vielen Kationen umgeben ist und ein Kation von moglichst vielen Anionen.

Aus den Elementen Chlor und Natrium bildet sich deshalb nicht eine Verbindung, die aus

Ionenpaaren vom Typ: Na'Cl besteht sondern ein lonenkristall in dem die Ionen eine
regelmiBige dreidimensionale Anordnung bilden.

Im Natriumchloridkristall ist jedes Na'-Ion von 6 Cl-lonen und jedes Cl-lon von 6 Na*-
Ionen oktaedrisch umgeben. Charakteristisch fiir die Symmetrie eines lonenkristalls ist die
Koordinationszahl, welche die Zahl der ndchsten gleich weit entfernten Nachbarn eine
Gitterbausteins angibt.

Kationen und Anion nidhern sich im Kristall nur bis zu einer bestimmten Entfernung.
Zwischen den Ionen bestehen auch AbstoBungskrifte, die durch die Anndherung der
Elektronenhiillen zustande kommen. Die Anniherung entgegengesetzt geladener lonen erfolgt
also bis zu einem Gleichgewichtszustand bei dem die Coulombsche Kraft durch die
AbstoBungskrifte kompensiert wird An diesem Punkt ist die Energie ein Minimum.

In erster Ndherung verhalten sich die Ionen im Kristall wie starre Kugeln, die sich nicht
durchdringen. Die Elektronendichte zwischen den Ionen sinkt also auf Null ab.

Natriumchlorid

Energie

&

Coulomb-
energie




Ionenverbindungen bestehen nicht aus diskreten Molekiilen sondern konnen gleichsam als
Riesenmolekiile aufgefasst werden.

Da die Ionen im Festkorper nicht beweglich sind, sind Ionenverbindungen schlechte
elektrische Leiter (lonenleiter). In Schmelzen oder Losung, wo die Ionenbeweglichkeit hoch
ist, leiten sie den elektrischen Strom allerdings sehr gut.

In Abhiéngigkeit vom Verhiltnis der Ionenradien (lonenradienquotienten) treten
Verbindungen verschiedener Koordinationszahlen auf. Fiir Substanzen vom Typ: AB gibt es
drei hauptsichlich vorkommende Gittertypen. Cdsiumchlorid (KZ =8), Natriumchlorid (KZ
=06), Zinkblende (ZnS) (KZ =4).

Ciasiumchlorid Zinkblende

redry KZy .ti0n Koord.- Strukturtyp
geometrie AB AB,
>0.732 8 Kubisch CsCl CaF,
>0.414 6 oktaedrisch NaCl TiO,
>0.225 4 tetraedrisch Znd SiO,
>0.165 3 trigonal BN -
planar

Kovalente Bindung (Homdéopolare oder Atombindung)

Wihrend es zwischen Elementen mit ausgeprigt metallischem und ausgeprigt
nichtmetallischem Charakter zur Ausbildung einer Ionenbindung kommt, bezeichnet man die
Bindung zwischen nichtmetallischen Elementen als kovalente, homdopolare oder
Atombindung.

Gilbert Lewis entwickelte die Vorstellung, dass bei der Atombindung die Bindung zwischen
den Atomen durch Elektronenpaare erfolgt, die beiden Atomen angehoren.

Er entwickelte einen Formalismus (Lewis Formeln), der Elektronen durch Punkte und
Elektronenpaare durch Striche symbolisiert. :
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Nicht an Bindungen beteiligte Elektronenpaare werden als nichtbindende oder einsame
Elektronenpaare bezeichnet.

H ++H ———> H:H
H o+ Cr ———— H:CE:
iN- + oN: ———— IN:I NG
2H + ‘00 ———>  H:O:H

Bei den Lewis-Formeln werden nur Elektronen der #duBersten Schale (Valenzschale)
betrachtet. Im Gegensatz zur Ionenbindung, wo die Edelgaskonfiguration durch
Elektronenaustausch erreicht wird, ergibt sich diese bei der kovalenten Bindung durch
gemeinsame Elektronenpaare.

Die Anzahl der Atombindungen, die ein Atom auszubilden vermag, wird durch die
Elektronenkonfiguration, bzw. die Anzahl der zum Erhalt einer Edelgaskonfiguration noch
erforderlichen Elektronen bestimmt.

Lewis-Formel
Hit:| [t:|H
s

F [t [#3] [A3TAe]E

QOB 1s? 2s? 2p5 [7]
CEQED

H—F|

F [t [H3] [F3]H]E

1s2 2s2 2ps |E_
F [ttt
g C [+ [t [ ], Hybridi- H
aom» 1s? 2s? 2p? aSIerung B | B
2 c 2spy N <|: H
() 1s? !

Tl

Durch Analyse der Elektronenkonfiguration kann man fiir die 5. - 7. Hauptgruppe aus der
Anzahl der ungepaarten Elektronen auf die Anzahl der moglichen Atombindungen schlie3en.
In der 4. Hauptgruppe wiirde man jedoch nur zwei Bindungen erwarten. Man findet jedoch
CH4 und SiH4.

Um beim Kohlenstoff eine Elektronenkonfiguration mit vier ungepaarten Elektronen zu
erhalten, ist es erforderlich ein Elektron, welches sich im Grundzustand im 2s-Orbital aufhilt
in ein leeres 2p-Orbital anzuregen. Fiir diesen Vorgang der Anregung oder Promotion ist eine
bestimmte Energie aufzuwenden (406 kJ/mol).
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2 2
A P A P
)
2s 2s
Grundzustand des Angeregter Zustand des
Kohlenstoffatoms C Kohlenstoffatoms C*

Trotz der aufzuwendenden Promotionsenergie, wird durch die zusidtzlich ermoglichten
Bindungen soviel Energie gewonnen, dass die Bildung eines vierbindigen Kohlenstoffs
begiinstigt ist.

HCN: HA1e H—C——N 11
C 4e 1ee 2¢ e

Noe H4c=N |
=10e 1e- 4o 3e
= 5 e-Paare H—CE NI
10 de be

Dul:/)Iett Oktett

Elemente der 2. Periode kénnen maximal 4 Atombindungen ausbilden, da nur 4 Orbitale
(2s, 2p) zu Verfiigung stehen. Bei der vollen Besetzung der verfiigbaren Orbitale wird ein
Elektronenoktett erhalten. Die Tendenz dieses Elektronenoktett auszubilden wird Oktettregel
genannt.

H @) N—0 Nicht der Oktettregel
entsprechende Lewisformel
O fiir Salpetersidure HNO;

Bei Elementen der 3. Periode stehen die 3d-Orbitale fiir weitere Promotionen (von Elementen
der 5. —7. Hauptgruppe) zur Verfiigung. Wenn es dazu kommt, gilt die Oktettregel nicht mehr.

Wihrend bei giiltiger Oktettregel die hochste Bindigkeit Vier ist, ergibt sie sich bei der

Beteiligung von d-Orbitalen durch die Anzahl der gesamt verfiigbaren Elektronen (identisch
mit der Hauptgruppennummer).
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Dative (Donor-Akzeptor oder koordinative) Bindung

Es ist nicht unbedingt erforderlich, dass beide Elektronen einer Bindung von verschiedenen
Atomen stammen.

T
I—Z2——I
+
| T—m—|
|7
I
I—Z2——1I
| m—o—|

Das bindende Elektronenpaar in der Reaktion zwischen Ammoniak und Bortrifluorid wird
vom Stickstoffatom gegeben (Donor) und vom Boratom empfangen (Akzeptor). Man schreibt
daher auch:

H3N_>BF3

Teilt man die Elektronen zwischen den an einer Bindung beteiligten Atomen auf und
vergleicht die Anzahl mit derjenigen, die vor der Reaktion vorhanden war, findet man, dass
der Stickstoff ein Elektron weniger und das Boratom ein Elektron mehr zur Verfiigung hat.
Formal wird der Stickstoff deshalb als positiv geladen betrachtet und das Bor als negativ
geladen.

® O
HSN_BFS
H H
e B
—|| + HY —>» H—ll\l—H
H H
i Ammonium-lon
o
o ® _ &y
|C=0| H—Q—N\
N
N

Kohlenmonoxid Salpetersaure

Die verwendete Notation der Formalen Ladung entspricht nicht unbedingt der realen
Ladungsverteilung, erweist sich jedoch als niitzlich um Bindungen zu analysieren.
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Uberlappung der Atomorbitale

Nach der Theorie von Lewis wird das Auftreten von Molekiilen bestimmter Zusammen-
setzung erklirt (z.B. H,O aber nicht H4O). Warum jedoch ein gemeinsames Elektronenpaar zu
einer bindenden Wechselwirkung fiihrt, wird nicht erklért.

Zudem werden keine Aussagen zur Molekiilgestalt gemacht.

Im Gegensatz zur Ionenbindung, die als klassisch elektrostatische Wechselwirkung erklért
werden kann, ist eine plausible Deutung der Atombindung nur mithilfe des quanten-
mechanischen Modells des Atoms moglich.

Dabei haben sich zwei Theorien etabliert, die beide Néaherungsverfahren darstellen und in
etwa zu den gleichen Ergebnissen kommen: Valenzbindungstheorie, Molekiilorbitaltheorie

Valenzbindungstheorie

Nach der VB (Valenzbindung) Theorie ndhert man die Atome einander an bis es zur
Uberlappung von Orbitalen kommt. Diese Uberlappung wird als das Entstehen eines neuen
Orbitals gedeutet, welches beiden Atomen angehort und mit zwei Elektronen mit
antiparallelen Spins besetzt ist. Diese Elektronen konnen sich nun im gesamten Bereich der
beiden iiberlappenden Orbitale aufhalten.

Zwischen den Atomkernen kommt es zu einem Gebiet erhohter Ladungsdichte. Die Bindung
wird nun als Resultat der Wechselwirkung der Kerne mit den Elektronen im Bereich der
Uberlappung gedeutet.

r

Je hoher der Grad der Uberlappung, desto groBer die Elektronendichte zwischen den Kernen
und damit desto stdrker die Bindung.

Entsteht die Bindung so, dass die Uberlappung entlang der Achse zwischen den beteiligten
Atomen erfolgt so spricht man von einer o-Bindung.

30



Durch die gegebene Geometrie der beteiligten Atomorbitale an der Bindung kann man nun
Aussagen zur Molekiilgestalt machen.

Bei der Annahme, dass es bei der Bildung von H,O zur Beteiligung von zwei p-Orbitalen des
Sauerstoffs und zwei s-Orbitalen des Wasserstoffs kommt, wiirde man einen Winkel von 90°
zwischen den beiden Wasserstoffatomen erwarten. Gefunden werden jedoch 104.5°

Analog wiirde man bei NH3 erwarten, dass zwischen den drei Wasserstoffatomen ebenfalls
ein Winkel von 90° wire. Gefunden werden 107°.

Zuletzt wiirde man im CH4 erwarten, dass es zwei Arten von Wasserstoffatomen gibe, drei
die iiber ein p-Orbital des Kohlenstoffs gebunden wiren und eines welches vermittels des s-
Orbitals gebunden wire. Die Wirklichkeit zeigt jedoch vier dquivalente H-Atome.

Um diese Diskrepanz zwischen Theorie und Experiment zu erklidren wurde das Konzept der
Hybridisierung eingefiihrt. Dabei kommt es zur Bildung von Mischorbitalen (Hybridorbitale).
Diese besitzen anteiligen Charakter der Orbitale aus denen sie gebildet wurden z.B.: sp3.

A p3 A p3

s angeregter
ol Zustand -

t p% p ,
sp. Sp7
Y ——
 2Bindungs-  3Bindungs- 4 Bindungs-

partner partner partner

Die Anzahl der gebildeten Hybridorbitale ist gleich der Anzahl der an der Hybridisierung
beteiligen Atomorbitale (AOs).

Nur AOs mit dhnlicher Energie konnen hybridisiert werden.

Da Hybridorbitale groBere Lappen besitzen ist eine stirkere Uberlappung moglich und es
kommt zu einer stirkeren Bindung. Dies kann auch als die Triebkraft der Hybridisierung
gesehen werden.
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sp-Hybridorbitale

Hybride
o - ~ 75
)
Koordinationsgeometrie:
linear
1 s-AQ \/2 sp-Hybrid-O.

3 p-AQO /42 p-Orbitale

®» +

CBD D
+ #

sp*-Hybridorbitale

®+§+1/2.®—'—%+_%2
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Hybride
@, - & — CXD —
sp?
: Koordinations-
18-AO \ /3 sp-Hybrid-O. geometrie:
3 p-AQO /\1 p-Orbital P trigonal planar

sp>-Hybridorbitale

+ +)
- sp? - sp3 _ \o CH,
Tetraede rwinkel
109.5°
~ A
c sp? sp3

1 s-AC) Koordinations-
) 3. id- geometrie:
B p-AO ><4 SR=EUATEAC, tetraedrisch

Tetraeder
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Am Beispiel des Sauerstoffmolekiils O, erkennen wir, dass in diesem Fall nicht alle
Bindungen die sich durch die Lewis-Theorie ergeben vom 6-Bindungstyp sein konnen. Neben
der o-Bindung die sich durch Uberlappung von zwei p-Orbitalen ergibt, ist die zweite
Bindung als 7Bindung ausgebildet, wobei die Uberlappung der Orbitale sowohl iiber wie
auch unter der Bindungsachse stattfindet.

AQ Sauerstoff AOD Sauerstoff

M D EEEE

1s 25 2py 2py Epz 1s 28 2py 2py 2pz
O 0]

n-Bindungen koénnen durch Uberlappung von 2 p-Orbitalen, einem p- mit einem d- Orbital
oder 2 d-Orbitalen zustande kommen.

konstruktiv = bindend destruktiv = antibindend

Beim N,-Molekiil wo es zur Ausbildung von zwei n-Bindungen kommt stehen diese in einem
Winkel von 90° normal aufeinander.

Von groBer Bedeutung ist das Konzept der Hybridisierung in der Chemie des Kohlenstoffs
(Organische Chemie).

N | 4x0
3Ixo - Exo
H—C=C—H c=C¢ A Oxr

2xm I-/ \_' 1w H Y
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Einfachbindungen sind fiir gewohnlich 6-Bindungen. Mehrfachbindungen bestehen aus einer
o-Bindung und der erforderlichen Anzahl an n-Bindungen.

n-Bindungen, die durch Uberlappung von p-Orbitalen gebildet werden, treten bevorzugt bei
den Elementen C, N und O auf. Bei Elementen hoherer (als der 2.) Perioden treten meist
bevorzugt Einfachbindungen auf. (vgl. O, vs. Sg, N, vs. P4, CO; vs. SiOy).

Die Elemente der dritten und hoherer Perioden bilden m-Bindungen unter Beteiligung von d-
Orbitalen (H,SOy).

Als Bindungsldnge einer kovalenten Bindung wird der Abstand zwischen den Atomkernen
bezeichnet. Bei verschiedenen Verbindungen bleiben die Bindungsldngen zwischen zwei
Atomen meist weitgehend gleich und werden als charakteristische Groen tabelliert.

Gleiches gilt auch fiir Bindungsenergien. Bei gleichen Bindungspartnern gilt fiir die
Bindungsenergien: Einfachbindung < Doppelbindung < Dreifachbindung.

Neben der Bindungsordnung beeinflussen auch die Linge und die Polaritidt der Bindung die
Energie.

Bindung Bindungslinge in pm Bindungsenthalpie in kJ/mol
H-H 74 436
C-H 107 413
N-H 100 391
O-H 96 463
F-H 92 567
Cl-H 127 431
Br-H 141 366
I-H 161 298
Cc-C 154 348

C = C in Benzol 139
Cc=C 135 594
C=C 120 778
C-N 147 305
C-0O 143 358

C=0 122 745
C-F 489
c-Cl 176 339
N=N 109 945
0=0 121 498
F-F 144 159
Cl-Cl 199 242

Br - Br 228 193

I-1 267 151

Eine Reihe von Molekiilen kann durch eine einzige Lewis-Formel nur unzureichend
beschrieben werden. Diese Strukturen konnen nur durch Resonanz- oder Grenzstrukturen
beschrieben werden. Der reale Zustand ist ein Zwischenzustand zwischen den mit einem

34



Doppelpfeil verbundenen Strukturen (Benzol, CO3*). Dieses Phinomen wird auch als
Mesomerie bezeichnet.

Die Grenzformen unterscheiden sich nur in ihren Elektronenverteilungen. Die Anordnung der
Atome bleibt die gleiche. Durch das Phinomen der Resonanz erfolgt eine Stabilisierung des
Molekiils. Der tatsdchliche Energieinhalt ist geringer als der jeder einzelnen Grenzstruktur.
Die Stabilisierungsenergie nennt man Resonanzenergie (150 kJ/mol fiir Benzol).

o]
i N//"\
HNO;: H1e P N I
N 5e H (o]
3x0Obe - A6
=24e 5 //Ol = o
— 12 e-Paare /0—N — /0—N
LOAN %
. o W N
Mesomere Grenzstrukturen
NO,: N e
2 x Q6e
=17e

=8 ePaare + |
1ungepaartes e

Als  isoelektronisch ~ bezeichnet = man  Verbindungen  welche die  gleiche
Elektronenkonfiguration haben.

isoelek-

INTNI ST, 873 6@»

et BT (e

H H valenz-

| | — isoelek- -
H—C—H H—NI H—OIl tronisch H—SI

H H H H

Nicht nur Molekiile sondern auch groBere Strukturen konnen durch kovalente Bindungen
verbunden sein. Diese nennt man dann Atomkristalle. Typisches Beispiel dafiir stellen
Diamant, Siliziumcarbid und Aluminiumphosphid dar. Diese Einheiten sind gleichsam ein
unendlich groBBes Molekiil. Da die einzelnen Atome sehr gut miteinander verbunden sind, sind
Atomkristalle in der Regel sehr harte Materialien.
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Kristalle die sich aus Molekiilen zusammensetzen bezeichnet man als Molekiilkristalle. Die
zwischen den Molekiilen wirkenden Kréfte (van der Waals-Wechselwirkung) sind verglichen
mit kovalenten Bindungen schwach. Dementsprechend haben Molekiilkristalle meist niedere
Schmelzpunkte und sind relativ weich.

Sind Atome miteinander durch kovalente Bindungen eindimensional verbunden, so kommt es
zu Kettenstrukturen (Polymere, Siloxane). Bei Ausbildung einer zweidimensionalen
Anordnung spricht man von Schichtstrukturen (Graphit).

Molekiilorbitaltheorie

Neben der VB-Theorie beschreibt auch die Molekiilorbitaltheorie die kovalente Bindung.

Sie geht davon aus, dass es in einem Molekiil neue Orbitale, die sog. Molekiilorbitale gibt
welche die Quantenzustinde der Elektronen charakterisieren. In der Nidhe der Atomkerne
gleichen die Molekiilorbitale den Atomorbitalen. In der einfachsten Niherung werden
Molekiilorbitale durch Linearkombination der Atomorbitale gebildet (LCAO-Néherung).
Beim Wasserstoffmolekiil gibt es zwei Arten die 1s-Orbitale zu kombinieren. Durch Addition
und Subtraktion der AO-Wellenfunktionen erhélt man zwei neue MO-Wellenfunktionen.
Eines der neuen MOs liegt in der Energie wunter den AOs (hohere
Aufenthaltswahrscheinlichkeit der Elektronen zwischen den Kernen = bindendes MO), das
andere MO liegt hoher in der Energie (wegen Knotenebene geringere
Aufenthaltswahrscheinlichkeit der Elektronen zwischen den Kernen = antibindendes MO, mit
* bezeichnet). Das Auffiillen eines bindenden MOs mit Elektronen fiihrt zu einer bindenden
Wechselwirkung.
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Knoténﬂéche
Die Bildung von MOs aus AOs kann nur dann effektiv erfolgen, wenn die zu kombinierenden
AOs vergleichbare Energien besitzen und die Symmetrie der AOs dies erlaubt.
Auch die MO-Theorie kennt analog zur VB-Theorie die Bindungstypen: 6- und n-Bindung.
Das Beispiel des O,-Molekiils zeigt, dass in manchen Fillen die MO-Theorie Erkldarungen zu

liefern vermag, die aus der VB-Theorie nicht hervorgehen (Paramagnetismus des
Sauerstoffs).
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Polare Bindung

Atombindung und Ionenbindung sind Grenzfille der chemischen Bindung. Bei einer Vielzahl
von Verbindungen kommt es zu Bindungen die im Zwischengebiet zwischen diesen
Grenzfillen liegen.

Unterschiede in der Deformation der Elektronendichte

polarisierte lonenbindung (z.B. LiF)

kovalente Bindung (z.B. HBr)

kovalente Bindung (z.B. H,) verzerrte lonen (z.B. Csl)

In diesen Substanzen ist die Elektronendichte des bindenden Elektronenpaares nicht
gleichmifBig zwischen den Bindungspartnern verteilt. Ein Partner zieht das Elektronenpaar
stirker an sich als der andere. Dadurch entsteht an diesem Atom eine negative Partialladung &
und am anderen eine positive 8". Im Gegensatz zur formalen Ladung entsprechen diese
Ladungen real auftretenden GroB3en.

Die resultierende Bindung wird als polare Atombindung bezeichnet.

Molekiile in denen die Ladungsschwerpunkte der positiven und negativen Ladung nicht
zusammenfallen werden Dipole genannt.
Der Grad der Ladungstrennung wird durch das Dipolmoment 1 angegeben.

U=e.r

Das Dipolmoment kann zur Quantifizierung des lonencharakters verwendet werden.

Beispiel HCI
Far komplette Ladungstrennung (lonen):

lu|=e-r=
=1.602109C - 1.275109 m =
=20.410%0Cm

Gemessen (HCI): H O—rn Cl

o] = 3.34-100 Cm d d,
3.34:1039 Cm

e

20.4-10-" Cm

7% [p=3qrr

—17 % lonencharakter Ubliche Einheit:
in H-CI Debye
10D =

3.336-10%° Cm

Um das Vermogen der Atome in einer Bindung Elektronen an sich zu ziehen quantitativ

erfassbar zu machen, wurde der Begriff der Elektronegativitdt y eingefiihrt.
Nach der Pauling'schen Deutung kann eine polare Bindung als Mesomerie zwischen den
Grenzstrukturen rein kovalenter und rein ionischer Bindung beschrieben werden.
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A-B& A'B”
Untersucht man nun die Dissoziationsenergie (die Energie die aufgewendet werden muss, um
die Bindung wieder in Atome zu spalten) einer polaren Bindung AB, so stellt man fest, dass
diese grofer ist als der Mittelwert der Dissoziationsenergien von AA und BB. Das Ausmaf
der Vergroerung dieser Energie wird durch die Bindungspolaritit beschrieben. Diese

wiederum kann als Elektronegativititsdifferenz gedeutet werden.

In der Paulingschen Elektronegativitiitsskala nimmt das Fluor den hochsten Wert von 4 ein.
Es existieren noch eine Reihe andere Skalen, die teilweise andere Grundlagen zum Erhalt

ihrer Werte verwenden (Allred-Rochow, Allen, u.a.).

@ @
F()@

H—H |Elektronegativitat ist ein Mani
fur die Fahigkeit eines Atoms,
= | die Elektronen in einem
HiE! Molekul an sich zu ziehen
IF—F|I

J fur kJ/mol

Epmr = ¥2 (Epginy + Engpy) + 96 (X - Xy)?

|ED(A—B) =% (Epa.a * Epesy) + 96 (Xg - Xa)?

Effektive Elektro- Abweichu' ng
Kernladungen: negativitaten (X): entspricht

H 1.0 H 22 ionischem Anteil
F 52 F 4.0

4 (nach
Allen,

1989)

nimmt

ZUu

v

Elektronegativitat nimmt zu

X

Je nach Elektronegativitit des Bindungspartners kommt es dazu, dass manche Atome

spec

(mep+nég)/(m+n)

L [ + )
Orbitalenergien Elektronenanzahl

unterschiedliche chemische Eigenschaften (Reaktivitdten) zeigen.

Seine groBe Popularitit verdankt das Konzept der Elektronegativitit der einfachen
Abschitzung von Bindungspolarititen.

oxidierend

]
H—C~—H H— 3]qu Li* H-
H H
X =00 N.=09 X =pp
X.=26 X5=19 ¥.=41.00
Eigenschaften des Wasserstoffs reduzierend

in diesen Verbindungen

39



VSEPR-Modell

Das VSEPR (Valence shell electron pair repulsion) —Modell stellt eine Methode dar
Molekiilgeometrien vorherzusagen.

Mithilfe einer begrenzten Anzahl von Regeln wird die Geometrie bestimmt:

1. In Molekiilen vom Typ AB, ordnen sich die Elektronenpaare in der Valenzschale des
Zentralatoms A so an, dass ihr Abstand voneinander moglichst grof ist.

Entsprechend erhélt man die unten angefiihrten Geometrien

AB> linear .
AB;  trigonal | oktaedrisch ABg
3 rigona ii ,
planar AN 7%;
| \ pentagonal AB;
AB;  tetraedrisch x..__ \ Kb
| i
ABs trigonal _)|</ A\
bipyramidal |\ " \\/
ABg

G

quadratisch = _
ABs Syaiida) /\\ wurfelférmig

2. Die freien Elektronenpaare E in einem Molekiill vom Type AB,E, befinden sich im
Gegensatz zu den bindenden Elektronenpaaren im Feld nur eines Atomkerns.
Sie beanspruchen daher mehr Raum als die bindenden Paare und verringern deshalb
die Winkel zwischen den Atomen vom Typ B.

3. Elektronegative Substituenten ziehen die bindenden Elektronenpaare stiarker an sich
und vermindern damit deren Raumbedarf.

4. Mehrfachbindungen beanspruchen mehr Raum als Einfachbindungen und verringern
damit den Bindungswinkel der Einfachbindungen
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Van der Waals-Krifte

Zwischen Edelgasatomen oder Molekiilen existieren nur schwache, ungerichtete Krifte, die
sogenannten van der Waals Krdfte. Sie sind dafiir verantwortlich, dass diese Stoffe bei
tieferen Temperaturen fest oder fliissig sind.

Die van der Waals Anziehungskrifte kommen durch Wechselwirkung von Dipolen zustande.
Durch Schwankungen in der Ladungsdichte der Elektronenhiille konnen Molekiile und Edel-
gasatome als fluktuierende Dipole betrachtet werden. Im Nachbarmolekiil wird dadurch ein
gleichgerichteter Dipol induziert. Dadurch kommt es zu einer anziehenden Wechselwirkung.
Je grofler die Molekiile sind umso leichter lassen sich die Elektronen verschieben und umso
leichter kann ein Dipol induziert werden. Aus diesem Grund sind die van der Waals Krdifte
bei groBen Molekiilen stirker.

neutrales
Fluktuation der Atom
Ladungsverteilung

-\ induzierter
Dipol

momentaner
Dipol

Anziehung der Dipole
(Dispersionseffekt,
van-der-Waals-Anziehungskraft)

Da die van der Waals Krdifte auf die Oberfldache des benachbarten Molekiils wirken, sind sie
bei Molekiilen mit vergleichsweise groer Oberfldche stirker.

&0
\'("O
@ &
>
? o8
o«
\_{i}
n-Pentan Neopentan
Siedepunkt: 36 °C Siedepunkt: 10 °C
gestreckte Gestalt kugelige Gestalt
gréRkere Oberlache kleinere Oberlache
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Oxidationszahl

Unter Beachtung der Bindungspolaritit (Elektronegativitit) kann man jedem Atom in einem
Molekiil eine formale Ladung zuweisen. Diese Oxidationszahl macht die Elektronenverteilung
im Molekiil iibersichtlich. Die Oxidationszahl entspricht der Ionenladung in ionischen

Verbindungen.

Bei kovalenten Verbindungen werden die bindenden Elektronenpaare dem elektro-
negativeren Partner zugeschlagen. Bei gleichen Bindungspartnern wird geteilt.

Beispiele: H' CI''; H,*' % §™ 0,% Hy,"' $*° 0,

Regeln zur Zuordnung von Oxidationszahlen (hierarchisch)

1.

Rl

Nk

Atome im elementaren Zustand haben die Oxidationszahl Null (H,, O,, Sg, Fe).
Einatomige Metallionen haben positive Oxidationszahlen.

Die Oxidationszahl eines einatomigen Ions in einer aus Ionen aufgebauten
Substanz ist gleich seiner elektrischen Ladung.

Die Summe der Oxidationszahlen in einer neutralen Verbindung ist Null.

Die Oxidationszahl des Fluors ist -1.

Die Oxidationszahl des Wasserstoffs ist 1 (+1).

Die Oxidationszahl des Sauerstoffs ist -2.

-hrbn:um-hmm
-
-

2. Periode 3. Periode 4. Petiode 5. Petiode 6. Periode
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Metallische Bindung

Metalle zeichnen sich durch hohe elektrische und thermische Leitfiahigkeit aus. IThre Atome
ordnen sich periodisch an, wobei die Atomkerne feste Plitze einnehmen. Die
Valenzelektronen bewegen sich frei zwischen den Atomriimpfen. Da diese Situation dhnlich
der in einem Gas ist, spricht man vom Elektronengas.

Durch Anwendung der MO-Theorie auf den Fall des Metalls kann man die einzelnen AOs des
Metalls zu unendlich vielen MOs kombinieren. Dadurch entstehen sogenannte Energiebdinder
von endlicher Breite, aber kontinuierlichen Ubergingen zwischen den einzelnen
Energiezustinden. In Abhéngigkeit von den Energiedifferenzen der urspriinglichen AOs kann
es nun zu einer Uberlappung der s- und p-Biinder kommen oder zu einer Energieliicke
zwischen den Béndern.

Bei iiberlappenden Bindern ist eine grofle Elektronenbeweglichkeit gegeben und es kommt zu
elektrischer Leitfahigkeit.

Bei einer groleren Bandliicke zwischen den Bindern sind alle Elektronen lokalisiert, d.h.
unbeweglich und man spricht von einem Isolator.

Der Spezialfall einer vergleichsweise kleinen Bandliicke, die thermisch iiberbriickt werden
kann fiihrt zur Klasse der Halbleiter. Bei diesen steigt die Leitfahigkeit mit der Temperatur.
Bei den Metallen findet man den umgekehrten Effekt.

Das Bdindermodell gilt nicht nur fiir den Fall des metallischen Feststoffs, sondern eigentlich
fiir alle unendlich ausgedehnten Systeme (vgl. Atomkristalle).

Metallische Bindung
Beispiel Lithium

Li— Li*+ e~

Elektronen halten als
»Elektronengas” zwischen den
positiv geladenen Atomrimpfen
diese zusammen

Band aus 3N-Energieniveaus
— unterschiedlicher Energie
e e g {aus 3N 2p-Orbitalen)

W T - - Band aus N-Energieniveaus
- unterschiedlicher Energie
{aus N 2s-Orbitalen)

HELEMGIR! o % 2.4.5 % 1 ol Lihalhsbasatet
Li-Atome
E4 Leiter £ Halbleiter g4 Isolator
Leitungsband Leitungsband Leitungsband

AL AE

Raumkoordinate Raumkoordinate Raumkoordinate

AE = Energiedifferenz (Bandlucke)

Durch thermische Energie kénnen Elektronen vom Valenzband
ins Leitungsband angehoben werden, wenn die Gréle der
Bandlucke das zulafnt.

Temperaturerhdhung = Leitfahigkeit von Halbleitern wachst
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