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Vorwort des Autors

In diesem Buch wird der Versuch unternommen, die Methodik der Behand-
lung fundamentaler Fragen der modernen Chemie — die Theorie der chemi-
schen Bindung und die Struktur der Stoffe — in einem bestimmten System zu
betrachten und die Bedeutung dieser Fragen fiir ein tiefes und daverhaftes
Verstehen der Eigenschaften der verschiedenartigen Stoffe und der Gesetz-
maBigkeiten ihrer Wechselwirkungen zu zeigen. -

Die Anwendung der vorgeschlagenen Methodik soll dem Lehrer bei der
Lésung der gestellten Aufgabe in der gegenwirtigen Etappe der sowjetischen
Schule helfen, das wissenschaftlich-theoretische Niveau des Unterrichts zu
erhhen. Einige Darlegungen gehen, was ihre Tiefe anbelangt, iiber den
Lehrplan der Mittelschule hinaus. Durch eine derartige weitergehende
Interpretation erhdlt der Lehrer jedoch die Méglichkeit, dem Unterricht ein
strenges System von GesetzméBigkeiten der Struktur der Stoffe zugrunde zv
legen, die die Ahnlichkeiten und Unterschiede ihrer Eigenschaften bedingen.
Der Autor dankt dem Kandidaten der chemischen Wissenschaften, Dozent
W. A. Rabinowitsch, fir die wertvollen Ratschldge und Hinweise, die der
. Verbesserung der vorliegenden Arbeit dienten, sowie auch den Rezensenten,
deren kritische Anmerkungen beriicksichtigt worden sind. .



Einfihrung

‘Mit dem vorliegenden Buch wird dem Chemielehrer in der Deutschen Demo-
kratischen Republik ein Beitrag der sowjetischen Chemiemethodik fiir die
Behandlung des Atombaus der Elemente, der chemischen Bindung zwischen
Atomen und lonen und der Struktur der Stoffe zugdnglich gemacht. Ge-
sichertes Wissen und Kénnen Gber den Atombau, die chemische Bindung und
die Struktur der Stoffe bilden sowohl im Chemieunterricht der Sowjetuni
als auch der Deutschen Demokratischen Republik’ die Voraussetzung zum
Verstindnis der chemischen Eigenschaften von Stoffen sowie die Grundlage
fir ein tiefes Eindringen in das Wesen der chemischen Reaktion. Der Chemie-
lehrer kann deshalb aus den dargestellten fachwissenschaftlichen und
didaktisch-methodischen Probl 1 sow]etische Erfahrungen nutzen.und
vielfiltige Anregungen fiir die schpferische Arbeit im ProzeB der Verwirk-
lichung der Lehrpldne erhalten. Das Buch stellt somit ein wertvolles Hilfs-
mittel bei der inhaltlichen Ausgestaltung der allgemeinbildenden polytechni-
schen Oberschule dar. ’ #

Das Buch enthélt keine Vorschlidge zur Gestaltung einzelner Unterrichts-
stunden; im Mittelpunkt stehen vielmehr themenibergreifende Erlduterun-
gen von Fakten, Begriffen, Gesetzen und Theorien. Zu den Besonderheiten
des Buches gehdrt die Verbindung von methodischen Erlduterungen mit
fachlichen Informationen. Ein weiterer Vorzug des Buches ist die energetische
Betrachtungsweise von GesetzmdBigkeiten und Zusammenhdngen. So wer-
den quantitative Angaben iber Bildungsenthalpie, Bindung gie und
Standardpotentiale in vielfiltiger Weise genutzt, in der Einzelerscheinung
das Allgemeine zu betonen. Weiterhin sind im Buch die Zusammenhdnge
zwischen der chemischen Bindung zwischen Atomen und lonen, der Struktur
der Stoffe und wichtigen Eigenschaften der Stoffe ausfihrlich dargestelit,
wobei die Beziehungen zwischen den Eigenschaften der Stoffe und der An-
ordnung der betreffenden Elemente im Periodensystem im Vordergrund
stehen. .

An verschiedenen Stellen des Buches ist eine differenzierte Betrachtung der
Eigenichaften der Teilchen und der Eigenschaften der Stoffe enthalten, um
die Abhdngigkeit der Eig haft eines Stoffes von den jeweiligen Be-
dingungen zu begriinden. Manche Aussagen gehen auch iber den Rahmen
der sowjetischen Lehrpldne hinaus. So sind die Erlduterungen iUber die
Quantenzahlen, iber die Molekiilorbital-Methode und iiber die Sdure-Base-
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Theorie nach Bronsted nicht Gegenstand des Chemieunterrichts an sowjeti-
schen Schulen, sondern als fachliche Informationen fir den Chemielehrer zu
betrachten.

Bei der Ubersetzung des Buches wurde eine Angleichung einzelner Begriffe
an die Terminologie in der Deutschen Demokratischen Republik angestrebt.
Das betrifft die Vorzeichenregelung fiir die Angabe der Reaktionsenthalpie,
die mit den Festlegungen in den Chemielehrpldnen der Deutschen Demokra-
tischen Republik Ubereinstimmt. Die Schreibweise der Reaktionsenthalpie
in kI - mol-1 wurde bei der Ubersefzung nicht veréndert, da die Einheit Joule
fur die Warmemenge gesetzliche Einheit ist und sich in der Literatur immer
mehr durchsetzt. In der Ubersetzung des Buches wird Mol als Einheit der
Stoffmenge verwendet. Bei der Erkldrung verschiedener Sachverhalte auf
der Grundlage des quantenmechanischen Atommodells und der Modelle iiber
die chemische Bindung ist zu beachten, daB mit diesen Modellvorstellungen
die objektive Realitdt nur vereinfacht dargestellt wird. Die entwickelten
Modellvorstellungen sind Ausgangspunkt fiir die weitere Forschung und erfah-
ren im Verlauf des wissenschaftlichen Erkenntnisprozesses eine standige Ver-
vollkommnung. N

Im 1. Kapitel des Buches werden ohne wesentlichen Aufwand an mathemati-
schen und physikalischen - Kenntnissen moderne Vorstellungen iber den
Bau der Atomhiille und die Arten-der chemischen Bindung entwickelt. Das
Kapitel enthdlt in gedrédngter Form die fachwissenschaftlichen Grundlagen
zur methodischen Behandlung des Atombaus, der chemischen Bindung und
der Struktur der Stoffe. In den Kapiteln 2, 3 und 4 werden dem Chemielehrer
Méglichkeiten einer methodischen Behandlung ausgewdhlter Probleme im
Chemieunterricht unterbreitet. Im Vordergrund stehen dabei Fragen des
Atombaus und der chemischen Bindung, dariiber hinaus aber auch Er-
lduterungen Uber die Abhéingigkeit der Eigenschaften der Stoffe von der
chemischen Bindung und der Struktur. Diese methodischen Empfehlungen
sind schopferisch auf die konkrete Situation im Chemieunterricht anzuwen-
den und sollen dem Chemielehrer Anregungen fir die spezielle Planung des
Unterrichts geben. Sie bilden gleichzeitig Ansafzpunkte fir die weitere
Forschung auf dem Gebiet der Chemiemethodik in der Deutschen Demo-
kratischen Republik.

Die Redaktion



Grundlagen moderner Vorstellungen
Uber die chemische Bindung



Der Korpuskel-Welle-Dualismus
des Elektrons

Modernen Anschauungen iiber den Bau der Atome liegt die Vorstellung
zugrunde, daB Objekte im submikroskopischen Bereich, wie Lichtquanten
und Elektronen, eine Doppelnatur haben, in sich also die Eigenschaften von
Teilchen (Korpuskeln) und Wellen vereinigen. '

Die korpuskularen Eigenschaften des Lichts sind zu Beginn des 20. Jahr-
hunderts von Max Planck und Albert Einstein festgestellt worden. Nach der
von ihnen ausgearbeiteten Quantentheorie existiert Licht in Form kleinster,
nicht weiter zerlegbarer Photonen, die eine fir das gegebene Licht bestimmte
Energiemenge besitzen. Die Energie eines Photons ist nach der Beziehung

E=h.»

von der Frequenz » abhdngig, wobei h das Plancksche Wirkungsquantum
(6,62 - 10-*" erg - 5) ist. Photonen haben also sowohl Welleneigenschaften,
die sich in Besonderheiten der Lichtausbreitung und damit verbundenen
Erscheinungen spezifischer Art GuBern (Interferenz, Beugung, nicht genaue
Lokalisierbarkeit des Photons im Raum), als auch korpuskulare Eigen-
schaften, die in der Diskretheit des Photons, in der Unteilbarkeit seiner
Wirkung zum Ausdruck kommen.

Im Jahre 1923 vermutete de Broglie, daB auch dem Elekiron Korpuskel- und
Welleneigenschaften zukommen. Einem Elektron, das die Masse m aufweist
und sich mit der Geschwindigkeit v bewegt, entspricht die Wellenldnge 7.
Sie wird durch folgenden Ausdruck bestimmt:

h h

A=—
P mv

(p = mv — Impuls des Elektrons)

Die Gleichung de Broglies erméglicht es, den Widerspruch zwischen der
Bohrschen Theorie des Atombaus und der klassischen Elekirodynamik zu
beseitigen. Es sei daran erinnert, daB sich nach der Theorie von Bohr —
auf den Experimentalbefund der Unstetigkeit (Diskretheit) der Atomspektren
gegrindet — ein Elektron im Atom nur auf einigen stationdren (,,erlaubten‘)
Bahnen bewegen kann und dabei keine elektromagnetische Energie ab-
strahlt, daB eine solche Abstrahlung nur beim sprunghaften Ubergang eines
Elektrons von einer stationdren Bahn auf eine andere erfolgt. Nach der
klassischen Elektrodynamik jedoch muB ein kreisendes Elektron stdndig
Energie abstrahlen, dadurch an Energie verlieren und der Radius seiner
Bahn stdndig kleiner werden.

Die Gleichung de Broglies wird verstindlich, wenn die bekannte Einsteinsche
Gleichung beriicksichtigt wird:

E = mc?
Daraus folgt:

hv = mc® oder h= p% (p = mc — Impuls des Photons)
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Da die Wellenldnge des Lichts durch die Beziehung
A==
v
von seiner Ausbreitungsgeschwindigkeit und seiner Frequenz abhdngt,
kann die Gleichung umgeformt werden:

h
=p- A=—
h=p-2 oder T

Die so erhaltene Beziehung ist identisch mit der Gleichung de Broglies. Die
Oberlegung von de Broglie bestand-demnach darin, daB die Gleichung fiir
das Photon mit seinen Welleneigenschaften auch fir das Elektron als zu-
treffend angenommen wurde.
Bereits im Jahre 1927 erhielt die Gleichung de Broglies eine experimentelle
Bestdtigung.: Es wurde festgestellt, daB Kristalle ein Elektronenbindel ebenso
beugen wie Rontgenstrahlen. Das Beugungsbild héngt von der Geschwin-
digkeit der Elektronen ab und entspricht genau der de Broglieschen Glei-
chung.
Aus ger Tatsache, daB das Elektron nicht nur korpuskulare Eigenschaften
(Diskretheit, Unteilbarkeit der Wirkung), sondern auch Welleneigenschaften
(nicht genave Lokalisierbarkeit im Raum, Beugungserscheinungen) hat, folgt
eine wellenférmige Ausbreitung des Elektrons. Es wire jedoch falsch, sich
vorzustellen, daB diese Ausbreitung der Wellenbewegung eines auf die
Wasseroberfldche geworfenen Steins gleicht. Eine derartige Analogie wiirde
" bedeuten, daB die Elektronenwelle (und damit das Elekiron selbst), indem
es sich davernd vom Atom entfernt, im Raum ,,verschwimmt‘.
Der Zustand des Elektrons im Atom ist mit der stehenden Welle auf einer
ténenden Saite vergleichbar (Abb. 1). Bedingung fir die Entstehung einer
stehenden Welle ist, daB die Saite-an beiden Enden befestigt ist. Die Amplitude
der Welle muB an beiden Enden der Saite demnach 0 betragen. Daraus
folgt, daB sich eine stehende Welle nur bei Wellenlédngen bildet, die eine
Unterbringung von 1, 2, 3, also einer ganzen Zahl von Halbwellen auf der
Saite zulassen. Auf das Elektron im Atom angewendet, bedeutet das: Die

Abb.1 Stehende
Wellen verschiedener
Wellenldnge auf
einer ténenden Saite




Lange der , Elektronenwelle* kann nicht beliebige, sondern nur ganz be-
stimmte, die Stabilitdt des Elektrons bedingende Werte annehmen. Da jedem
Wert der Wellenldnge eine ganz bestimmte Energie des Elektrons entspricht,
geht daraus die Diskretheit, die Quantelung der Energiezustinde des Elek-
trons im Atom hervor. ; i

So erweisen sich die Postulate Bohrs, die das Auftreten ,,erlaubter* Energie-
zustdnde und die Sprunghaftigkeit des Ubergangs von einem Zustand in
dtlan anderen beinhalten, als natirliche Folge der Welleneigenschaften des
Elektrons.

Der Zustand des Elektrons
im Atom. Quantenzahlen .

Durch die Welleneigenschaften ist es nicht-méglich, das Elektron im Raum
genau zu lokalisieren. Diese Unbestimmtheit der geometrischen Posifion
des Elektrons im Atom wird durch die sogenannte Wellenfunktion y charak-
terisiert, deren Quadrat, mit dem Volumen AV multipliziert, die Aufenthalts-
wahrscheinlichkeit des Elektrons in diesem Volumen 2. AV ausdrickt.
Der Inhalt dieser GroBe Bt sich wie folgt erklidren. Das Produkt g2 AV
fir einen bestimmten Teil des Raums soll zum Beispiel 0,9 betragen. Das be-
deutet, daB sich das Elektron neun Zehntel der Zeit eben in diesem Raum
aufhdlt und ein Zehntel der Zeit auBerhalb davon. Oder anders: Das Elek-
tron ist nicht an einem Punkt lokalisiert, sondern.im Raum verteilt, ,,ver-
schmiert*. Dann driickt 2 - AV den Teil Masse und Ladung des Elektrons
aus, der in dem betrachteten Raum konzentriert ist. Diese Auslegung der
Wellenfunktion fihrt zu der Vorstellung vom Elektron als einer ,,Wolke*
bestimmter Ladung, die den Atomkern umhiillt. Die Dichte der Elektronen-
wolke, die durch die GréBe y? beschrieben wird, dndert sich gesetzmiBig
in Abhdngigkeit vom Kernabstand und mit Anderung der Richtung.
Der Energiezustand des Elektrons im Atom kann keine beliebigen Werte
haben. Die Energie des Elektrons ist ,,gequantelt”, sie kann also nur be-
stimmte, diskrete Werte annehmen. Diskret sind auch andere physikalische
Eigenschaften des Elektrons im Atom. lhre GroBen werden durch Zahlen
ausgedriickt. Diese erhielten die Bezeichnung Quantenzahlen. Zur voll-
stdndigen Beschreibung des Elekironenzustands. sind 4 Quantenzahlen
erforderlich. #
Die 1. Quantenzahl ist die Hauptquantenzahl. Sie wird durch den Buchsta-
ben n gekennzeichnet und kann beliebige ganze positive Werte (1, 2, 3 usw.)
annehmen. In der Bohrschen Theorie wurde durch die Hauptquantenzahl
der Radius der Elektronenbahn bestimmt. Vom Gesichtspunkt der Quanten-
mechanik aus &Bt sich der Elektronenzustand im Atom jedoch nicht als Be-
wegung eines materiellen Punktes ansehen, so daB der Begriff Elektronen-
. bahn seinen physikalischen Sinn verliert. Wenn jedoch die Dichteverteilung
in der Elektronenwolke bekannt ist, 1dBt sich die mittlere Entfernung des
Elektrons vom Kern berechnen. Diese wird vor allem durch den Wert n
charakferisiert. Die Hauptquantenzahl bestimmt in erster Anndherung auch
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die Energie des Elektrons im Atom, die auch von der Nebenquantenzahl ab-
héngt. Es gilt deshalb: Elektronen, die durch ein und dieselbe Hauptquanten-
zahl beschrieben werden, gehéren zu ein und demselben Energieniveau oder
zu ein und derselben Elekironenschale. Fir die Energieniveaus 1, 2, 3
sind in der Literatur auch héufig die Bezeichnungen K-Niveau, L-Niveau
und M-Niveau iblich.

Die 2. Quantenzahl heiBt Neben- oder Orbitalquantenzahl und hut das
Symbol I. Sie kann jeweils positive ganzzahlige Werte von 0 bis n — 1 haben.
Fir n = 1 ist nur ein I-Wert (I = 0) méglich. Zu n = 2 gehdren zwei I-Werte
(0 und 1), zv n = 3 drei Werte (0, 1 und 2). Die Nebenquantenzahl be-
stimmt den Drehimpuls des Elekirons im Atom?, eine GréBe, die mit der Be-
wegung des Elektrons um den Kern verbunden ist. Die Nebenquantenzahl
beschreibt die Form der Elektronenwolke. Jeder Nebenquantenzahl ent-
spricht auch ein bestimmtes Energie-Unterniveau.

Zuyr Bezeichnung der Energie-Unterniveaus werden im allgemeinen die
Buchstaben s, p, d und f verwendet, die den Nebenquantenzahlen 0, 1, 2 und
3 entsprechen. Die betreffenden Elektronen heiBen s-, p-, d- und f-Elektronen.
So steht der Ausdruck 2s fiir ein Elektron mit den Quantenzahlen n = 2 und
=0, der Ausdruck 3d fiir ein Elektron mit den Quantenzahlen n = 3 und
=2

In der 1. Elektronenschale (n = 1) kénnen sich nur s-Elektronen befinden
(I = 0), in der 2. Elektronenschale (n = 2) s- und p-Elektronen (I = 0 und
I'=1), in der 3. Elektronenschale (n = 3) s-, p- und d-EIektronen. in der
4. Elektronenschale s-, p-, d- und f-Elektronen.

Der Drehimpuls des Elekirons ist ein Vektor, dessen GroBe durch die jewei-
lige Nebenquantenzahl bestimmt wird. Die Richtung dieses Vektors oder
die Lage der Elektronenwolke im Raum beschreibt die 3. Quantenzahl, die
Magnetquantenzahl m. Sie kann beliebige positive und negative ganz-
zahlige Werte in den Grenzen von —/ bis 4/ annehmen. Fir | =0 ist nur
eine Magnetquantenzahl (m = 0) méglich. Fir I =1 gibt es drei Werte
(—=1,0, +1), fir | = 2 funf Werte (—2, —1, 0, +1, +2). Allgemein gehdren
2u jeder Nebenquantenzahl 2 I + 1 m-Werte.

Die Anzahl der méglichen Magnetquantenzahlen geht aus folgender Uber-
legung hervor:. Die Richtung des Vektors in bezug auf eine gewdhlte Achse
kann durch die ProjektionsgréBe des Vekiors (zum Beispiel der Neben-
quantenzahl) auf die Achse bestimmt werden. In der Abbildung 2 sind ver-
schiedene Vekforrichtungen (fiir | = 2) dargestellt. Diese Richtungen kénnen
nur derart sein, daB Projektion auf die z-Achse zu ganzen Zahlen fihrt.
Diese entsprechen den Werten der Magnetquantenzahl m.

Soistm = +2, wenn die Richtungen des Vektors | und der z-Achse zusammen-
fallen, und m = — 2, wenn diese Richtungen entgegengesetzt sind. Steht
der Vektor | senkrecht auf der z-Achse, ergibt die Projektion den Wert 0
(m = 0). in den anderen Féllen, wenn der Vektor | unter einem Winkel zur
z-Achse steht, kann m schlieBlich. die Werte —1 und +1 annehmen.

1 Der Drehimpuls ist das Produkt aus dem Impuls des Teilchens und dem Radius der
Kreisbewegung mvr. Es handelt sich um eine VektorgrsBe, da v und r VektorgréBen sind.
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Abb.2 Anzahl der
mdglichen
Magnetquantenzahlen m
fir | =2 durch Projektion
der entsprechenden
Vektoren auf die z-Achse

Elektronen gleicher Haupt- und Nebenquantenzahl und unterschiedlicher
Magnetquantenzahl haben gleiche Energie. Verschiedene Elektronenzu-
stdnde gleicher Energie werden als energetisch entartet bezeichnet.

Bei Vorhandensein eines duBeren Magnetfeldes, zum Beispiel durch ein
anderes Atom bewirkt, hingt die Energie des Elektrons im Atom nicht nur
von den Quantenzahlen n und /, sondern auch vom Wert der Magnetquan-
tenzahl ab. Die Ursache dafir ist darin zu suchen, daB die Energie fir die

Wechselwirkung zwischen dem erzeugten Magnetfeld durch das Elektron
und dem duBeren Magnetfeld von der Richtung des Vektors | abhéngt. In
diesem Fall sind die Energiezustdnde des Elektrons, die durch gleiche n- und
I-Werte und unterschiedliche m-Werte charakterisiert werden, nicht gleich.
Die Entartung ist hier aufgehoben. Das erkldrt, warum in Gegenwart eines
duBeren Magnetfeldes an Stelle einer Linie im Spektrum des befreffenden
Atoms mehrere Linien erscheinen (Zeemann-Effekt).

Ein Elektronenzustand, der durch bestimmte Werte der Quantenzahlen n,
I'und m, das heiBt, durch eine bestimmte Form und eine bestimmte rdumliche
Lage der Elekironenwolke charakterisiert ist, erhdlt die Bezeichnung
Orbital.

Die Quantenzahlen n, | und m beschreiben die Bewegung des Elektrons in
bezug auf den Kern. Das Elektron hat jedoch auch eine Eigenbewegung, die
sich als Drehung um die eigene Achse vorstellen 1aBt. Danach besitzt das
Elektron nicht nur einen Orbitaldrehimpuls, sondern auch einen Eigendreh-
impuls. Er wird durch 2 Werte einer 4. Quantenzahl, der Spinquantenzahl s,
gekennzeichnet, und zwar durch die Werte + % und — 17 Die Vorzeichen
. sollen den unterschiedlichen Drehsinn des Elektrons ausdriicken.

Nach dem Pauli-Prinzip unterscheiden sich die Elektronen in einem Atom
mindestens in einer Quantenzahl voneinander. Daraus folgt unter anderem,
daB sich in einem durch n,/und m beschriebenen Zustand nicht mehr als zwei
Elektronen befinden kénnen, wobei ihre Spins entgegengesetzte Vorzeichen
haben ‘missen.
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Elektronenkonfiguration
der Atome

Auf der Grundlage des PauII-PrlnzIps 1Bt sich die Anzahl der Elekironen in
den einzelnen Orbitalen berechnen. Filr I = 0 (s-Elektronen) ist m ebenfalls
0. Die Elektronen ké sich bei g H tenzahl n nur durch
die Spi t hl voneinand: unterschelden das heiBt, in diesem Orbi-

ful befinden sich maximal zwei s-Elektronen (Tab. 1).

Tabelle1 Mégliche Quantenzahlen von s-Elektronen

Aus einer analogen Tabelle fiir die p-Elektronen (I = 1) geht hervor, daB
sich in p-Orbitalen einer Elekironenschale (n = 2) sechs Elektronen unter-
bringen lassen (Tab. 2).

Tabelle2 M&égliche Quantenzahlen von p-Elektronen

Die maximale Anzahl der d-Elektronen (n = 3) betrégt 10 und die der f-
Elektronen (n = 4) 14. Da sich in der 1. Elektronenschale (n = 1) nur s-
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Abb.3 Schematische Darstellung der unterschiedlichen Energieniveaus
der Elektronen

Elektronen befinden, in der 2. Elektronenschale (n = 2) s- und p-Elektronen,
ergibt sich als maximale Anzahl fiir die einzelnen Elektronenschalen 2, 8,
18 Elektronen. Allgemein betrugt die einem n-Wert zugehérige maximale
Elektronenanzahl 2n2.

Je hoher das Energieniveau, desto mehr Energie besitzt das befreffende
Elektron (Abb. 3). Die Anzahl der Orbitale jedes Untermveuus (durch elne
entsprechende Anzahl Késtchen dargestellt) stimmt mit der A

zahl Gberein. Zu jedem s-Unterniveau gibt es 1 Orbital, zu ]edem p- d- be-
ziehungsweise f-Unterniveau 3, 5 beziehungsweise 7 Orbitale. In Uberein-
stimmung mit dem Pauli-Prinzip ,faBt* jedes Orbital nur 2 Elektronen mit
entgegengesetzt gerichtetem Spin.

Jedes Elektron im Atom ist bestrebt, in den Zustand geringster Energie iber-
zugehen. Die Besetzung der einzelnen Elektronenschalen erfolgt also nach
teigendem Energieinhalt der Elektronen. Davon ausgehend, soll die Auf-
fi.illung der Elektronenschalen im Atom mit Elektronen beschrieben werden.
Das Wasserstoffatom enthélt 1 Elektron. Dem kleinsten Energiewert dieses
Elektrons entspricht die K-Schale (n = 1), also der 1s-Zustand. Der Elek-
tronenzustand im Wasserstoffatom 1&Bt sich durch folgendes Schema ver-
anschaulichen:

n [
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Beim Heliumatom befinden sich 2 Elektronen auf dér K-Schale (1s?) und
weisen entgegengesefzten Spin auf.

He 1 IE

Danmit ist die Auffillung der K-Schale beendet. Mit dem Element Helium ist
die 1. Periode des Periodensystems abgeschlossen. Das Lithiumatom ent-
hélt 3 Elektronen, zwei davon befinden sich im 1s-Zustand. Das 3. Elektron
- istim 2s-Zustand. Damit beginnt die Auffiillung der 2. Elektronenschale, der
L-Schale. Die Elekironenkonfiguration des Lithiumatoms wird durch die
Symbole 1s22s beschrieben und durch folgendes Schema veranschaulicht:

P
. 1]

lI‘ m

Die leeren Kdstchen in diesem Schema besagen, daB es in der aufzufiillenden
Schale drei freie Orbitale des Unterniveaus 2p gibt.

Durch analoge Schemas lassen sich die Elekironenkonflguratlonen des
Berylliumatoms (1s22s?) und des Boratoms (1s22s22p) darstellen. Aus
Griinden der Vereinfachung werden dabei nur unvollstindig besetzte
Schalen angegeben.

2p 2
2s 2s £
GAO Ao

Beim Ubergang zum Kohlenstoffatom gibt es verschiedene Mdglichkeiten
der Elektronenkonfiguration (1s2 2s2 2p®). Es kénnen 3 Varianten angenom-
men werden.

2p ’ 2p 2p
2s 2s 2s
N L1 R 3 3 i (£ 1

Aus dem-1. Schema geht hervor, daB beide p-Elektronen dieselbe Magnet-
quantenzahl und entgegengesetzten Spin haben. Nach dem 2. Schema haben
die p-Elektronen verschiedene Magnetquantenzahlen und entgegengesetzten
Spin. Das 3. Schema ist schlieBlich das richtige. Die p-Elektronen weisen bei
verschiedenen Magnetquantenzahlen gleichgerichteten Spin auf.

Bei der Besetzung der Orbitale finden die Elektronen unterschiedlicher
Magnetquantenzahl in verschiedenen Orbitalen Platz, und zwar derart, daB
ihr Spin gleichsinnig gerichtet ist. Erst wenn alle Orbitale des betreffenden
Unterniveaus mit je einem Elekiron besetzt sind, erfolgt der Einbau jeweils
des zweiten Elektrons. Diese durch Untersuchung der Atomspekiren experi-
mentell bestdtigte Regel trigt die Bezeichnung Hundsche Regel.

Nach diesen Erlduterungen fdllt es nicht schwer, die Elektronenkonfigura-
tion des Stickstoff-, Saverstoff-, Fluor- und Neonatoms anzugeben. Fiir die
Atome der betreffenden Elemente kénnen folgende Schemas aufgestellt
werden (7 S.21):
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Abb.4 Sch icche D n

g der g der einzel Orbitale mit Elektronen
nach steigendem Energieinhalt der Elekironen
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2p ’
2s 2s
 BERIE,, GERE

Bei Neon wird die Auffillung der L-Schale in den Atomen beendet und damit
der Aufbau der 2. Periode des Periodensystems abgeschlossen.

Die 3. Periode beginnt mit den El ten, deren Atome in der AuBenschale
s-Elektronen enthalten (Natrium und Magnesium). Es handelt sich um 3s-
Elektronen. Danach werden in den Atomen der Elemente Aluminium bis
‘Argon’ p-Orbitale der 3. Schale aufgefiillt. ‘Die 3d-Orbitale dieser Schale
bleiben zundchst frei. Das Energieniveau von 3d-Elektronen liegt hoher als
das Energieniveau von 4s-Elektronen. Deshalb treten in den Atomen der
Elemente Kalium und Kalzium 4s-Elektronen auf. Mit diesen Elementen be-
ginnt die 4. Periode des Periodensystems. Erst.nach Kalzium werden 3d-
Orbitale in den Atomen bei den Elementen Skandium bis Zink mit 10 Elek-
tronen aufgefillt und dann auch 4p-Orbitale in den Atomen der Elemente
Gallium bis Krypton mit 6 Elektronen. Folglich besteht die 4. Periode im
Unterschied zur 2. und 3. Periode nicht aus 8, dern aus 18 El t
Beim Ubergang von Krypton zu Rubidium wiederholt sich diese Gesetz-
maBigkeit. Obwohl 4d-Orbitale nicht besetzt sind, beginnt zundchst die Auf-
fillung dér 5s-Orbitale. Mit den betreffenden Elementen beginnt eine neve,
die 5. Periode des Periodensystems. Bei den Abbildungen 3 und 4 ist jedoch
zu beachten, daB sich die gegenseitige Lage der Unterniveaus mit det An-
derung der Kernladungszahl verschieben kann. So liegt bei Lanthan (Ele-
ment mit der Kernladungszahl 57) das 5d-Unterniveau tiefer als das 4f-
Unterniveau. In Ubereinstimmung damit ist das Elekiron im Atom beim
Ubergang von Barium zv Lanthan ein 5d-Elektron.

Mit VergréBerung der Kernladung in Atomen des Elements Zer (Element mit
der Kernladungszahl 58) wechselt die gegenseitige Lage der Unterniveaus
5d und 4f wieder. Im Ergebnis dessen beginnt die Auffiillung von 4f-Orbita-
len, in die auch jenes Elekiron ibergeht, das sich beim Lanthanatom im
5d-Orbital befindet. Die gleiche Verdnderung wiederholt sich in den Atomen
der Elemente in der 7. Periode in bezug auf die gegenseitige Lage der Unter-
niveaus 6d und 5f beim Ubergang von Aktinium (Element mit der Kernla-
dungszahl 89) zu Thorium (Element mit der Kernladungszahl 90). In Ab-
bildung 4 ist dieses ,,zeitweilige* Auftreten von Elektronen in den 5d- und éd-
Orbitalen nicht beriicksichtigt worden.
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Formen der
Atomorbitale

Nach den gegenwartigen Modellvorstellungen stellt das Elektron im Atom
eine geladene , Wolke' dar, die sich ohne bestimmte Grenzen um den Kern
vertellt. Eine Vorstellung von der Form solcher Wolken entsteht, wenn der
Teil des Raums herausgeschnitten wird, in dem die Aufenthaltswahrschein-
lichkeit des Elektrons 90 .- 95% betrdgt, in dem also der iberwiegende Teil
der Elektronenwolke eingeschlossen ist. Die Formen der Elektronenwolken
von s-, p-, d- und f-Elekironen sind unferschiedlich (Abb. 5). Die einfachste
Form, die Kugelform, entspricht den s-Orbitalen. Die Elekironenwolken der
drei p-Orbitale—sie entsprechen den Magnetquantenzahlen —1,0und +1—
haben ,,Hantelform". Jedes p-Orbital ist lings einer der Raumkoordinaten-
achsen x, y odér z orientiert. Diese drei p-Zustdnde werden durch die Sym-
bole py, py UnY p; gekennzeichnet. Sie unterscheiden sich nur durch die
Orientierung im Raum. Bei Abwesenheit eines duBeren Magnetfeldes sind
sie energetisch gleich. Fir d-Elektronen existieren 5 verschiedene Magnet-
quantenzahlen.

z ' z
X x x
s Px
dxz

z
Abb, 6 Vereinfachte Darstell der einzelnen Orbitale

Es ist zu beachten, daB die ebenen Darstellungen der Orbitale (Abb. 6)
Oberflichenbegrenzungen rdumlicher Gebilde enfsprechen, die modellhaft
den iberwiegenden Teil der Elektronenwolken erfassen.

Atombindung

Die Bildung eines Molekils durch Vereinigung von Atomen geht nur dann
vonstatten, wenn sich die Gesamtenergie des Systems verringeri. Beim
ZusammenschluB von Wasserstoffatomen zu Wasserstoffmolekiillen zum
Beispiel werden 431 ki . mol-1 frei. Die Energie eines gebildeten Molekils
ist betrdchtlich kleiner als die Summe der Energien der beiden Ausgangs-
atome. Die Energie wird im Ergebnis einer Uberlappung (Durchdringung)
der Elektronenwolken infolge Anndherung der betreffenden Atome frei
(Abb. 7). Im Raum zwischen den Kernen beider Atome entsteht ein Bereich
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Abb.7 Durchdringung der
Elektronenwolken
zweler Wasserstoffatome

erhdhter Dichte an negativer elektrischer Ladung. Die positiv geladenen
Atomkerne werden von diesem Uberlappungsbereich der Elekironenwolken
angezogen, wodurch die Stabilitdt des Molekills gewdhrleistet ist.

Dieser Vorgang der gegenseitigen Durchdringung von Elektronenwolken
ist ungeachiet der elektrischen AbstoBungskrifte zwischen zwel gleich-
namig geladenen Elekironen méglich. Er ist durch die Austauschwechsel-
wirkung zwischen den Elekironen begriindet. Wenn dem Elekiron Wellen-
eigenschaften zukommen, so muB sich bei der Wechselwirkung zwischen

zwei oder mehreren Elekironen eine gemeinsame ,,Elektronenwelle”, eine
gemeinsame Elektronenwolke bilden. In dieser Welle lassen sich einzelne
Ausgangswellen nicht fesistellen, eine Unferscheidung der Elektronen ist
unmaglich. Also werden bei der Bildung eines Wasserstoffmolekils vorher
verschiedenen Atomkernen zugehérige Elekironen wvergesellschaftet”, in-
dem eine einheitliche Elektronenwolke entsteht.

Dieser Vorgang laBt sich wie folgt darstellen:

H.4+.H-—H:H

Jedes Elektron befindet sich nicht mehr im Orbital des Ausgangsatoms (Atom-
orbital), sondern aus beiden Orbitalen entsteht ein gemeinsames Orbital
(Molekilorbital). Eine derartige Zweielektronen-Zweizentren-Bindung, also
eine durch zwel Elekironen gebildete Bindung, wird Atombindung (kova-
lente Bindung) genannt. Sie wird im allgemeinen’durch Striche gekennzeich-
net. Beisplele: ‘

H—H, N=N.

Bei der Bildung eines Wasserstoffmolekiils entsteht die Atombindung zwi-
schen zwel gleichen Afomen, so daB die Elektronenwolke des gemeinsamen
Elektronenpaares in bezug auf beide Atomkerne véllig symmetrisch ange-
ordnet ist. Eine solche Atombindung wird als unpolar bezeichnet. Wenn das
Molekiil jedoch aus verschiedenartigen Atomen entsteht, ist die bindende
Elektronenwolke unsymmetrisch verteilt und zu einem der Atome hin ver-
schoben. Eine solche Atombindung ist eine polare Atombindung.

Bel der nachstehenden schematischen Darstellung der Bildung von Chior-
wassersfoff avs den Elementen werden nur Elektronen der AuBenschale in
den Atomen markiert.

He o Cli H o€l
Im Chlorwasserstoffmolekil sind die bindenden Elekironen zum Chloratom
hin verschoben, so daB die mittlere Dichte der negativen elekirischen La-

dung in der Nihe dieses Atoms gréBer als in der Ndhe des Wasserstoffatoms
Ist. Dadurch entsteht beim Chloratom ein UberschuB an negativer elek-
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trischer Ladung, der als effektive Ladung bezeichnet wird, wihrend beim
Wasserstoffatom eine gleichgroBe positive effektive Ladung aufritt.

Das Chiorwasserstoffmolekiil stellt ein polares Molekil, einen elektrischen
Dipol, dar. Es ist ein System zweler der GréBe nach gleicher, dem Vorzeichen
nach entgegengesetzter elekirischer Ladungen, die sich in einer bestimmten
Entfernung voneinander befinden.

Die Polaritédt des Molekiils wird quantitativ durch sein Dipolmoment u aus-
gedriickt. Es ergibt sich fir zwelatomige Molekile als das Produkt aus effek-
tiver Ladung e der Atome und dem Abstand | zwischen diesen Ladungen.

p=e-l

Das Dipolmoment wird in Debye-Einheiten (D) gemessen.

1 D = 10-® elektrische stationdre Einheiten x cm.

Je griBer die effektive Ladung ¢ der beiden Atome im Molekil und je gréBer
der Abstand I, desto gréBer ist das Dipolmoment und folglich die Polaritdt
des Molekiils. So betragen die Dipolmomente fiir die Molekiile von Chlor-
wasserstoff, Bromwasserstoff und Jodwasserstoff 1,04 D; 0,79 D und 0,38 D.
Das bedeutet eine Verringerung der Polaritdt der Halogenwasserstoff-
molekiile mit Zunahme der Kernladungszahl des Halogens.

Bel der Ermittlung des Dipolmoments eines komplizierteren Molekils muB
die Polaritét jeder einzelnen Bindung im Molekil beriicksichtigt werden, und
zwar nicht nur der GréBe, sondern auch der Richtung nach. Jede Bindung
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Pfeile: Vektoren der Dipolmomente A—X
fettgedruckter Pfeil: Gesamtdipolmoment
d* und §-: partielle Ladung

Abb.8 Lineare und winkelige Anordnung der Atome in Molekiilen AX,
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Abb.9 Ebene und pyramidale Anordnung der Afome in Molekilen AX,



hat ein eigenes Dipolmoment, das als Vektor zu betrachten ist. Das Gesami-
dipolmoment des Molekils 1aBt sich dann als Vektorsumme der Dipolmomen-
te der einzelnen Bjndungen berechnen.

Ein Molekiil der Zusammensetzung AX, ist entweder linear oder winkelig
gebaut (Abb. 8). Die Vektoren der Dipolmomente beider Bindungen A — X
sind der GréBe nach gleich und bei linearer Struktur des Molekils entgegen-
gesetzt gerichtet. In diesem Fall wird das Gesamtdipolmoment des Molekiils 0,
das Molekill'ist unpolar. Bei gewinkelter Struktur des Molekiils ist die Vek-
torsumme, das Gesamtdipolmoment des Molekiils, nicht gleich null. Demzu-
folge ist das Molekil AX, bei gewinkeltem Bau polar. Taiséchlich betrdgt
das Dipolmoment des linearen Kohlendioxidmolekiils 0. Das Schwefel-
dioxidmolekil dagegen hat ein Dipolmoment von 1,61 D, ein Beweis fiir die
gewinkelte Struktur dieses Molekils.

In gleicher Weise 4Bt sich aus dem Fehlen oder Vorhandensein eines Dipol-
moments fir das Molekil AX; entscheiden, ob dieses Molekiil wie ein ebenes
Dreieck mit Winkeln von 120° zwischen den Bindungen A — X oder wie
eine dreiseitige Pyramide gebaut ist (Abb. 9). Im ersten Fall muB das Dipol-
moment 0, im zweiten Fall dagegen von 0 verschieden sein. So kann aus der
Tatsache, daB fur das Bortrifluoridmolekiil u = 0 und fir das Ammoniak-
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Abb. 10 Schematische Darstellung
der Dissoziation von Chlorwasserstoff in wéBriger L&sung
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molekil u = 1,46 D ist, auf einen ebenen Bau des Boririfluoridmolekdls und
einen pyramidenférmigen Bau des Ammoniakmolekils geschlossen werden.
Das Dipolmoment eines Molekils héngt nicht nur von der Polaritdt und der
Anordnung der Atombindungen, sondern auch vom Vorhandensein ein-
samer Elektronenpaare ab.

Aus den angefihrten Beispielen ist ersichtlich, daB durch die Messung der
Dipolmomente der Molekiile nicht nur die Polaritdt der chemischen Bindung,
sondern auch der rdumliche Bau des Molekiils ermittelt werden kann.

Die Eigenschaften der Stoffe mit polaren Molekiilen unterscheiden sich von
den Eigenschaften der Stoffe mit unpolaren Molekiilen. Benachbarte polare
Molekile sind bestrebt, sich mit den ungleichnamigen Polen zueinander aus-
zurichten, wobel zwischen ihnen elektrische Anziehungskrifte enistehen.
Eine Folge davon ist die Méglichkeit der Fliissigkeiten mit polaren Molekilen
zur Assoziation. Die Uberwindung der zwischenmolekularen Krifte er-
fordert einen betréchilichen Energieaufwand, was die erhohte Siedetem-
peratur erklirt. So weist der Ester CH,—O—N = O (u = 2,27 D) eine Siede-
temperatur von —12 °C auf, wéhrend das isomere Nitromethan CH;—NO,, -
dessen Molekiile eine groBe Polaritdt besitzen (u = 3,19 D), bei 101 °C
siedet.

Eine weitere Besonderheit der Flissigkeiten mit polaren Molekilen ist ihre
hohe dissoziierende Wirkung auf gelSste Stoffe. So dissoziiert Chlorwasser-
stoff in Wasser vollsténdig, wéhrend eine Lésung von Chlorwassersfoff in
Benzol, dessen Molekiile unpolar sind, den elekirischen Strom nicht leitet.
Auch die Dissoziation Ist auf elektrische Anziehungskrdfte zwischen Dipolen
zuriickzufihren, im vorliegenden Fall zwischen den Dipolmolekilen des
Lésungsmittels und denen des gelSsten Stoffes (Abb. 10).

Valenzmdglichkeiten der Atome

Die Entstehung der Atombindung wurde am Beispiel des Wasserstoff- und
des Chlorwasserstoffmolekils erértert. Die Ausgangsatome haben in beiden
Féllen ungepaarte Elektronen. Das gemeinsame Elektronenpaar fiir die
chemische Bindung kann jedoch nicht nur auf diesem Wege gebildet werden.
Zum Beisplel haben das Boratom und das Kohlenstoffatom folgende Elek-
tronenkonfiguration: : "

p

2s
2 2
2s
! B (152 252 2p2) m“n.

Das Kohlenstoffatom hat im Grundzustand (nicht angeregten Zustand) zwei
ungepaarte Elektronen, das Boratom ein ungepaartes Elektron. Danach
miiBte die maximale Wertigkeit von Kohlenstoff 2 und von Bor 1 betragen.
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Der Begriff Wertigkeit wird gegenwirtig unterschiedlich interpretiert.
Nachstehend soll unter Wertigkeit die Kovalenz der Atome, das heiBt, die
Anzahl der gebildeten Atombindungen verstanden werden.

Bor und Kohlenstoff sind in Wirklichkeit dreiwertig beziehungsweise vier-
wertig. Diese Wertigkeiten lassen sich durch die Annahme von 3 beziehungs-
weise 4 Valenzorbitalen in der AuBenschale der betrachieten Atome erkldren.
Durch Energiezufuhr kénnen die Atome in einen angeregten Zustand iiber-
gefiihrt werden, Dabei geht ein s-Elektron in ein unbesefzies p-Orbital iber.
Das Sternchen kennzeichnet den angeregten Zustand des Aioms.

2p

Zsmﬂ]
B* (1s2 25 2p2)
a 2

. San
E* (15226 2p3)

letzt verfiigt das Boratom iiber drei und das Kohlenstoffatom tber vier unge-
paarie Elektronen in der AuBenschale und damit die Mdglichkeit zur Bildung
von 3 beziehungsweise 4 Atombindungen.

Obwohl die Anregungsenergie der Atome verhdltnismdBig groB ist — so er-
fordert der Ubergang 2s?2p® — 25 2p* bei Kohlenstoff 400 k) - mol-* —
wird sle durch die frei werdende Energie bei der Entstehung von zwei wei-
teren Atombindungen mehr als kompensiert.

Der Ubergang eines Elekirons in ein freies Orbital der AuBenschale ist nicht
in Jedem Falle mdglich. So fehlen in der AuBenschale des Sauerstoff- und
des Fluoratoms unbesetzte Orbitale. .

2p
Fz” mon
D (1s22522p%)
2 2
F (1s2 252 2p5) .

Der Ubergang eines Elekirons von der L-Schale in die M-Schale erfordert
sehr viel Energle. Diese Energie wiirde durch die Bildung neuver Atom-
bindungen nicht kompensiert werden. Deshalb hat ein Fluoratom nur ein
ungepaartes Elekiron, ein Sauverstoffatom zwei ungepaarte Elektronen.
Fir die Elemente der VI. und VII. Hauptgruppe in der 3. Periode und in den
folgenden Perioden des Periodensystems der Elemente sind neve Valenz-
maglichkeiten gegeben, die auf das Vorhandensein nicht nur von s- und p-
Orbitalen, sondern auch von d-Orbitalen in der AuBenschale zuriickzu-
fihren sind. So ist im Schwefelatom der Ubergang eines p-Elektrons in den
d-Zustand méglich:

3d ' 30
3p 3p
mn“..... v ﬂﬂﬂn....
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In diesem Anregungszustand hat das Schwefelatom vier ungepaarte Elek-
tronen und ist damit bei chemischen Reaktionen zur Blldung von 4 Afombln-
dungen beféhigt.

Eine wellergehende Anregung des Schwefelatoms ist durch den Ubergung
elnes s-Elektrons der AuBenschale in ein 3d-Orbital méglich.

Jetzt sind alle AuBenelektronen des’ Schwefelatoms ungepaart. In diesem
Zustand ist Schwefel sechswertig.
Analog sind beim Chloratom,

3d
3o
3s
_ mﬂ][l]ll....-

das im Grundzustand iiber ein ungepaartes Elektron verfigt, angeregte Zu-
stdnde mlt drei, finf und sieben ungepqaﬂen Elektronen maglich.

3s mnnn..-.
Engnnnlll
Enﬁnnnﬁll

Das erkldrt, warum Schwefel im Unierschied zu Sauverstoff vier- und sechs-
wertig und Chlor im Unterschied zu Fluor drei-, finf- und siebenwertig sein
kann. Diese Atombindungen werden somit aus ungepaarten Elektronen ge-
bildet, die im Grundzustand des Atomns vorhanden sind oder bei dessen An-
regung entstehen.

Aber damit sind die Valenzmaglichkeiten elnes Atoms nicht erschopft.
Zum Beispiel haben die Molekiile von Ammoniuk und Bortrifluorid folgende
Struktur:

H :F:
H:N: B: f
H H

In diesen Molekilen sind aus allen ungepaarten Elekironen des Stickstoff-
und Boratoms Atombindungen entstanden. Beim Stickstoffatom ist ein ein-
sames Elektronenpaar verblieben, wiihrend beim Boratom die AuBenschale
nicht aufgefiillt ist und ein freies Orbital enthélt. Es besteht daher die Még-
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lichkeit fiir eine chemische Bindung zwischen dem Stickstoffatom im Am-
moniakmolekiil und dem Boratom im Bortrifluoridmolekil :

Die chemische Bindung zwischen dem Stickstoffatom und dem Boratom stellt
ebenfalls eine Zweielektronen-Zweizentren-Bindung dar. Im Unferschied
zu den vorher betrachteten Fillen kommt diese Bindung durch 2 Elektronen
zustande, die urspriinglich nur einem Atom angehérten. Eine solche chemi-
sche Bindung, die aus einem einsamen Elekironenpaar des einen Atoms
(Donator) und einem freien Orbital eines anderen Atoms (Akzeptor) ent-
steht, wird koordinative Bindung genannt.

Koordinative Bindung und gew&hnliche Atombindung unterscheiden sich nur
inder Entstehung des gemeinsamen Elektronenpaars, aber nicht in den
Eigenschaften.

Die koordinative Bindung wird im allgemeinen durch ein Pluszeichen am
Donator und ein Minuszeichen am Akzeptor des Elektronenpaars oder durch
einen Pfeil gekennzeichnet, der die Richtung der Verschiebung des Elek-
tronenpaars angibt. Demnach kann die Verbindung aus Ammoniak und
Bortrifluorid wie folgt dargestellt werden:

H F H

F
| ]
H—N*—B-—F oder H—N->B—F
(. [
H F H F

Charakteristische Beispiele fiir die Entstehung der koordinativen Bindung
sind die Bildung des Ammonium-lons NH; und des Hydronium-lons H;O*
durch Reaktion von Ammoniakmolekilen beziehungsweise Wassermole-
kilen mit Wasserstoff-lonen. :

H H > H H ]
H:N: + H* — | H:N:H H:O: 4+ H* — | H:O:H
H
H + H +
|
H—f\[l—>H - o
i < N\
H . H H

Es muB hervorgehoben werden, daB alle von den Zentralatomen im Am-
monium- und Hydronium-lon gebildeten Bindungen véllig gleichartig sind,
daB die unterschiedliche Darstellung durch Striche oder Pfeile nur auf ver-
schiedene Entstehungswege hinweist. Aus diesem Grunde ist die positive
Ladung der Ammonium- und Hydronium-lonen keinem bestimmten Atom
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zuzuschreiben, sondern auf das gesamte lon zu verteilen (delokalisierte
Ladung). :
Unter Beriicksichtigung der verschied Entstehungsméglichkeiten der
Atombindung ‘soll nun die maximale Wertigkeit der Elemente untersucht
werden. In der K-Schale (n = 1) knnen sich nur zwei s-Elektronen befinden.
Deshalb kann ein Wasserstoffatom nur ein gemeinsames Elektronenpaar
mit anderen Atomen bilden. ’
In der L-Schale (n = 2) ist fir 8 Elektronen Platz (2 Elektronen im s- und 6
Elektronen im p-Zustand). Folglich kann ein Atom eines beliebigen Elements
der 2. Periode maximal vier gemeinsame Elektronenpadre mit anderen
Atomen bilden. Somit betrdgt die maximale Anzahl der Afombindungen von
Atomen der Elemente der 2. Periode 4.
Unter diesem Aspekt werden nun die Verbindungen des sogenannten fiinf-
wertigen Stickstoffs, zum Beispiel Salpetersdure HNO,, betrachtet. Zundchst
bildet das Wasserstoffatom eine Atombindung mit einem Sauerstoffatom,
wobei das Sauerstoffatom ein ungepaartes Elektron behdlt. ;
H: 0.
Dieses Saverstoffatom beeiligt sich an der Bildung einer Atombindung mit
dem Stickstoffatom.

H:(.S:I:l-

Bei diesem Stickstoffatom verbleiben folglich zwei ungepaarte Elektronen,
die zwei Atombindungen mit einem zweiten Saverstoffatom eingehen.

In diesem Zustand verfiigt das Stickstoffatom iiber ein einsames Elektronen-
paar, es kann also Donator bei einer koordinativen Bindung sein. ‘Als
Akzeptor tritt ein drittes Sauerstoffatom auf, das sich allerdings nicht im
Grundzustand, sondern im angeregten Zustand befindet und ein unbe-
setztes Orbital aufweist.

2p 2p

2s 25

oo et
Die Anregung eines Atoms besteht nicht nur in der Trennung von Elektronen
mit Ubergang eines Elektrons in ein anderes Orbital, sondern auch in der
Vereinigung von Elektronen, die sich im Grundzustand in verschiedenen
Orbitalen befinden. Auf diese Weise entsteht zwischen dem Stickstoffatom
mit einem einsamen Elektronenpaar und einem Sauerstoffatom im angereg-
ten Zustand eine koordinative Bindung, so daB sich folgende Formel des
Salpetersduremolekiils ergibt:

= 5 ' o
H:O:N::O oder H—O—N{o
":O: "
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Die Formel des Nitrat-lons 1aBt sich in folgender Weise darstellen:
—_NAOT
[0 N\.o]

Aus dieser Formel geht hervor, daB im Nitrat-lon das Stickstoffatom Je eine
Einfachbindung mit 2 Sauerstoffatomen und eine Doppelbindung mit dem
dritten Saverstoffatom bildet. Ind ergibt sich aus Experimenten, daB
alle Stickstoff-Sauerstoff-Bindungen im Nitrai-lon sowohl der Festigkeit nach
als auch in bezug auf die Atomabstinde gleichartig sind. Das bedeutet, daB
die Bindungsverhdltnisse im Nitrat-lon nicht nur durch die obige Formel,
sondern auch durch analoge Formeln ausgedriickt werden kénnen.

() _N7OT
[0~ [o=n<3

In der AuBenschale des Stickstoffatoms bilden 3 Elektronenpaare je eine
einfache Atombindung mit den 3 Sauerstoffatomen, wihrend das vierte
Elektronenpaar das Stickstoffatom nicht mit einem bestimmten, sondern mit
allen 3 Sauerstoffatomen verbindet. Damit tritt eine Delokalisierung eines
gleichzeitig mehrere Atome bindenden Elektronenpaars auf, eine Vier-
zentren-Zweielektronen-Bindung.

Die koordinative Bindung fijhrt bei vielen Elementen zu einer »ungewdhn-
lichen** Wertigkeit. Zum Beispiel kann im Aluminiumchlorid ein Chloratom
als Donator und das Aluminiumatom als Akzeptor eines Elektronenpaars
aufireten. Auf diesem Wege kommt es zwischen zwei Molekillen des Alu-
miniumchlorids zu koordinativen Bindungen, die in der nachstehenden For-
mel durch Pfeile angegeben sind.

i :EI:/:(EI:
:Cl: Al :Cl: Al Al: Cl:
:Cl: :CI:/:CI:

Es entsteht ein doppeltes (dimeres) Molekiil (Abb. 11). In Form solcher Di-
mere existieren die Molekile des Aluminiumchlorids (und auch anderer
Halogenide des Aluminiums sowie der Halogenide des Eisens) nicht nur im
festen und flissigen, sondern auch im gasformigen Aggregatzustand. Die
beiden Aluminiumatome und 4 Chloratome sind in einer Ebene angeordnet,
das finfte und sechste Chloratom jedoch iiber und unter dieser Ebene. Dabei
ist jedes Aluminiumatom an 4 Atombindungen beteiligt, das heiBt vierwertig,

Abb. 11 Modell

des Molekiils von Aluminiumchlorid Al,Clg
schwarze Kugeln: Aluminiumatome
blave Kugeln: Chloratome




Abb.12 Modell
des Makro-
molekils von
Berylliumchlorid
[BeCl,ln
schwarze Kugein:
Berylliumatome
blaue Kugeln:
Chloratome

und 2 der 6 Chloratome bilden je 2 Atombindungen, das heiBt, sie treten in
der Wertigkeit 2 auf. ;
Im Molekiil des Berylliumchlorids

:El:Be:(.:..I:

kann das Berylliumatom Akzeptor zweier Elekironenpaare sein, deren Do-
natoren Chloratome benachbarter Molekiile des Berylliumchlorids sind.
Die koordinativen Bindungen filhren zum Aufbau einer linearpolymeren
Kette (Abb. 12). Ein Teil der Chloratome ist wie im Aluminiumchlorid in
einer Ebene mit den Metallatomen angeordnet, ein anderer Teil auBerhalb
dieser Ebene. Berylliumchlorid besteht daher im festen Aggregatzustand
nicht aus Molekilen, die der Formel BeCl, entsprechen. Die Formel von
Berylliumchlorid muB (BeCl,), lauten.

In diesem Fall hat Beryllium wie andere Elemente der 2. Periode die
maximale Wertigkeit 4. Bei den Elementen der folgenden Perioden trefen
zusdtzliche Valenzméglichkeiten auf, die auf freie oder feilweise besefzte
d-Orbitale in den Atomen zuriickzufihren sind.

Am Beispiel des Schwefels und des Chlors wurde erldutert, daB die d-Orbi-
tale in den angeregten Atomen dieser Elemente eine groBere Anzahl unge-
paarter Elektronen als in Saverstoff- und Fluoratomen erméglichen. Wei-
tere Bindungen kénnen auch durch Benutzung freier d-Orbitale als Akzep-
toren von Elektronenpaaren entsiehen. Das geschieht zum Beispiel bei der
Bildung eines Chlormolekils. Im Chlormolekil sind die beiden Chloratome
nicht nur durch eine Einfachbindung miteinander verbunden, im Chlormole-
kol liegt vielmehr eine Mehrfachbindung vor.

Die Gerichtetheit der kovalenten Bindung.
Hybridisierung

Die Valenzméglichkeiten der Elemente sind auBerordentlich vielféltig. Jedes
Atom ist aber nur zur Bildung einer 'begrenzten Anzahl kovalenter Bindun-
gen, darunter koordinativer Bindungen, befihigt. Diese Besonderheit der
Atombindung wird als Séttigung bezeichnet. Eine andere Besonderheit der
Atombindung ist ihre Gerichtetheit. Sie wird durch die Konzentration der
Elektronenwolken in bestimmten Richtungen bedingt.
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Abb. 13 Durchdringung
von Elektronenwolken
des Sauerstoffatoms und
zweier Wasserstoffatome

Es soll nun die Enistehung von chemischen Bindungen bei der Bild g des
Wassermolekills erléutert werden (Abb. 13). Durch Anndherung der Atome
kommt es zur Durchdringung (Uberlappung) der Elektronenwolken der
ungepaarten 2p,- und 2p,-Elektronen des Sauerstoffatoms mit Elektronen-
wolken von 1s-Elektronen der Wasserstoffatome in den Richtungen der x-
und y-Achse, also ldngs der Verbindungslinie zwischen den Atomkernen.
Diese Verbindungslinien werden Achsen der Atombindung genannt. Der
. Winkel zwischen den .beiden Atombindungen im Wassermolekiil miiBte
demnach 90° betragen. Das stimmt aber nicht mit den Ergebnissen experi-
menteller Untersuchungen iberein (.~ S. 36).
Eine Atombindung, bei deren Bildung eine maximale Uberlappung langs der
Bindungsachse zwischen den Atomen stattfindet, wird als o-Bindung bezeich-
net. Eine solche Atombindung kann zum Beispiel bei der Wechselwirkung
zweier s-Elektronen, einess- und eines p-Elektrons und zweier p-Elektronen
entstehen (Abb. 14). -

Q-

Abb. 14  Verschiedene
Mdglichkeiten der
- Px Px x Entstehung von o-Bindungen
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Es sollen nun die Bindungsverhdltnisse im Stickstoffmolekiil behandelt wer-
den. Ein Stickstoffatom hat die Elektronenkonfiguration 1s2 252 2p® und dem-
nach drei ungepaarte Elektronen, die in drei aufeinander senkrecht stehen-
den Richtungen orientiert sind. Wenn sich die Atome beispielsweise ldngs der
x-Achse einander ndhern, dann Gberlappen sich die Orbitale von zwei p,-
Elektronen auf dieser Achse und bilden eine o-Bindung. Die Uberlappung
der p,-Orbitale erfolgt in anderer Weise (Abb. 15). Hier bilden sich zwei
Uberlappungsbereiche aus, die nicht auf der Bindungsachse liegen, sondern
auf beiden Seiten davon. In der Abbildung 15 teilt die xy-Ebene diese Uber-
lappungsbereiche in zwel gleiche Teile. Eine solche Atombindung wird als
a-Bindung bezeichnet. Bei der Uberlappung der Orbitale der p,-Elektronen
der Stickstoffatome entsteht ebenfalls eine z-Bindung, deren Uberlappungs-
bereiche jedoch anders angeordnet sind. Sie werden durch die xz-Ebene in
2zwei gleiche Teile getrennt. Daraus folgt, daB die Stickstoffatome im Stick-
stoffmolekiil miteinander durch drei Atombindungen verknipft sind, eine
7-Bindung und zwei z-Bindungen.

Abb. 15 Entstehung einer
n-Bindung durch
Uberlappung der Orbitale
_von pz-Elektronen

zweier Stickstoffatome

Bei der Molekilbildung bleibt die urspriingliche Form der Orbitale nicht
erhalten. So hat ein angeregtes Berylliumatom zwei ungepaarte Elektronen,
von denen sich das eine im s-Zustand, das andere jedoch im p-Zustand be-

flndei. 20

Es ist zu erwarten, daB sich deshalb im freien Berylliumchloridmolekil zwei
nicht gleichartige o-Bindungen ausbilden. Der Winkel zwischen diesen o-
Bindungen miBte beliebige Werte annehmen kénnen, da das Orbital des
2s-Elektrons Kugelform besitzt und eine Uberlappung mit einem 3p-Orbital
des Chloratoms in jeder Richtung denkbar wdre. Aus experimentellen
Untersuchungen geht hervor, daB das Berylliumchloridmolekiil eine lineare
Struktur aufweist, der Winkel zwischen den Bindungen also 180° betrdgt und
beide Bindungen des Berylliumatoms mit den Chloratomen in jeder Hinsicht
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gleichartig sind. Zur Erklérung dieser Sachverhalte reichen die bisher ent-
wickelten Modellvorstellungen nicht aus und miissen deshalb erweitert
werden. Die Valenzorbitale des Berylliumatoms werden bei der Molekiil-
bildung deformiert. Aus einem s-Orbital und einem p-Orbital entstehen zwei
gleichartige sp-Hybridorbitale (Abb. 16). Diese Deformation der urspriing-
lichen Orbitale erfordert Energie. Da sich die Hybridorbitale in der Rich-
tung der Bindungsachse ausdehnen, kommt eine starke Uberlappung mit
den Valenzorbitalen der Chloratome zustande. Die dabei frei werdende
Energie Ubertrifft die notwendige Energie fiir die Hybridisierung. :
Die erlduterte sp-Hybridisierung, die zur Bildung eines linearen Molekiils
fihrt, ist nicht die einzige Méglichkeit der Hybridisierung. So werden in
Borhalogenidmolekilen der allgemeinen ‘Formel BX; aus urspringlich
einem s-Orbital und zwei p-Orbitalen des Boratoms

- 2p
2s
- nnw

* drei sp*-Hybridorbitale gebildet, die gleichartig und in einer Ebene unter
dem Winkel von 120° zueinander angeordnet sind (Abb. 17). Dieser Art
der Hybridisierung, der sp2-Hybridisierung, entspricht ein ebenes Molekiil
mit der Form eines Dreiecks. GroBe Bedeutung hat auch die sp3-Hybridi-
sierung aus einem s-Orbital und drei p-Orbitalen. Die vier gleichartigen
sp-Hybridorbitale sind nach den Ecken eines Tetraeders ausgerichtet und
schlieBen einen Winkel von 109,5° ein. Diese Art der Hybridisierung wird
zum Beispiel im Methanmolekiil angenommen. Daraus ist die Gleichartigkeit
aller 4 Bindungen im Methanmolekil sowie die Molekilform zu erkléren.
Es wurde bereits darauf hingewiesen, daB der Winkel zwischen den 2 Atom-
bindungen im Wassermolekil bei 90° liegen miiBte. Der experimentell er-
mittelte Wert von 104,5° kommt jedoch dem Tetraederwinkel von 109,5°
ndher. Dieser Sachverhalt kann so gedeutet werden, daB das Saverstoff-
atom bei der Bildung des Wassermolekiils ebenfalls einer sp3-Hybridi-
sierung unterliegt. Die Differenz zwischen den Valenzwinkeln im Wasser-

Abb.16 Form der sp-Hybridorbitale (oben)

Abb.17 Form der sp®-Hybridorbitale (rechts)
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Abb. 18 Schematische Darstellung der
Struktur des Ammoniakmolekiils und des
. Stickstofftrifluoridmolekiils unter
< Kennzeichnung von sp®-Hybridorbitalen
einsamer Elektronenpaare
blaue Pfeile: Vektoren der Dipolmomente
schwarze Pfeile:

& tdipol te der Molekil

molekiil und im Methanmolekil 1dBt sich aus der Asymmetrie der Elektronen-
wolken des Sauerstoffatoms erkldren. Von den 4 Elektronenpaaren, die die
Hybridorbitale bilden, sind nur zwei an den Atombindungen mit Wasser-
stoff beteiligt, wihrend 2 Paare einsam bleiben. Im Methanmolekiil dagegen
sind alle 8 Elektronen, die sich in den Hybridorbitalen des Kohlenstoffatoms
befinden, in die Bildung kovalenter Kohlenstoff-Wasserstoff-Bindungen ein-
bezogen.

Eine sp3-Hybridisierung liegt auch beim Stickstoffatom im Ammoniakmole-
kiil vor. Der Valenzwinkel betrdgt 107,5° und kommt damit dem tetraedri-
‘schen Valenzwinkel duBerst nahe. Aus diesem Grund hat das Ammoniak-
molekil eine pyramidale und keine ebene Form wie sie beispielsweise das
Borhalogenidmolekil hat. Die geringe Abweichung des Valenzwinkels von
109,5° 1iBt sich wie im Fall des Wassermolekiils mit dem Auftreten eines
freien Elektronenpaars in einem Hybridorbital begriinden.

Einsame Elektronenpaare in Hybridorbitalen haben einen betrdchtlichen
Anteil am Gesamtdipolmoment eines Molekils, da die Elektronenwolke vom
Kern weg verschoben ist (Abb. 16 und 17). Die Stickstoff-Fluor-Bindungen
des Stickstofffluoridmolekiils, das die Form einer dreiseitigen Pyramide be-
sitzt, sind wesentlich polarer als die Stickstoff-Wasserstoff-Bindungen im
Ammoniakmolekil mit ebenfalls pyramidenférmi Bau. Es ist zu ver-
muten, daB das Gesamtdipolmoment eines Stickstofffluoridmolekiils groBer
ist als das des Ammoniakmolekils. In Wirklichkeit ist es gerade umgekehrt.
Das Dipolmoment des Stickstofffluoridmolekiils betrégt 0,2 D und das Dipol-
moment des Ammoniakmolekils 1,46 D. Die Dipolmomente der Stickstoff-
Fluor-Bindungen werden durch das entgegengesefzt gerichtete Dipol-
moment des einsamen Elektronenpaars des Stickstoffatoms kompensiert,
wihrend im Ammoniakmolekil diese Kompensation nicht vorhanden ist
(Abb. 18). Daraus folgt, daB die Polaritit der Bindungen im Molekil nicht
allein vom Gesamtdipolmoment des Molekiils her beurteilt werden kann,
ohne daB der EinfluB von einsamen Elektronenpaaren in Hybridorbitalen
beriicksichtigt wird.
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Valenz-Bindungs-Methode
(VB-Methode)

Bisher erfolgte die qualitative Betrachtung der Atombindung auf der Grund-
lage der-Korpuskel-Welle-Natur des Elektrons. Eine quantitative Behand-
lung der chemischen Bindung ist.insofern schwierig, als im Falle von Mehr-
elektronensystemen die entsprechenden Gleichungen der Quantenmechanik
keine genauen Lésungen ermédglichen. Deshalb muB zu Nédherungsverfahren
gegriffen werden, zur Valenz-Bindungs-Methode (VB-Methode) und zur
Molekilorbital-Methode (MO-Methode).

Als Ausgangspunkt fir die Valenz-Bindungs-Méthode diente die Arbeit der
englischen Physiker Heitler und London (1927) Gber die angendherte quan-
tenmechanische Berechnung des Wasserstoffmolekiils.

Es soll von 2 Wasserstoffatomen ausgegangen werden, die sich in ausrei-
chender Entfernung voneinander befinden. In diesem System steht jedes
Proton in Wechselwirkung mit 2 Elektronen und 1 Proton und jedes
Elektron mit 2 Protonen und 1 Elekiron (Abb. 19). Bei gréBerem Abstand
zwischen den Atomen Jedoch ist lediglich die Wechselwirkung jedes Pro-
fons mit ,,seinem* Elektron zu beriicksichtigen. Alle die Wechselwirkungen,
die durch weiBe Linien dargestellt sind, kdnnen vernachldssigt wer-
den. In diesem Fall @Bt sich eine Gleichung finden, die die Wellenfunktion
der Elektronen im gegebenen System in Abhdngigkeit von den Koordina-
ten ausdriickt, im Ergebnis also die Dichte der Elektronenwolke in jedem
beliebigen Punkt des Raums angibt. Heitler und London nahmen an, daB
bei Anndherung der Wasserstoffatome die Wellenfunktion des Systems
durch eben diese Gleichung beschrieben wird. Dabei werden auch jene
Wechselwirkungen einbezogen, die bei groBen Abstdnden zwischen den
Atomen zu vernachlédssigen sind. Bei der Heitler-London-Methode wird
also vom Zustand des Elektrons im freien Wasserstoffatom ausgegangen.
Alle Wechselwirkungen, die bei der Molekilbildung entstehen, werden
als Abweichungen dieses Ausgang ds angeseh Die betreffende
Gleichung gestattet, die Energie des Systems in Abhdngigkeit vom Ab-
stand_der Atomkerne der Wasserstoffafome zu ermitteln. Dabei héngt
das Ergebnis der Berechnung davon ab, ob die Elektronen der beiden
in Wechselwirkung tretenden Wasserstoffatome parallelen oder antiparal-
lelen Spin besitzen. Im ersten Fall, wéchst die Energie des Systems bei An-
ndherung der Kerne monoton an, ein energetisch ungiinstiger Vorgang, der
nicht zur Molekilbildung fishrt (Abb. 20, Kurve 1). Im zweiten Fall verringert

Abb. 19  Schematische Darstellung der
Wechselwirkungen in einem
System aus zwei Wasserstoffatomen
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Abb.20 Abhdngigkeit
der Energle eines
Systems aus zwei Wasser-
stoffatomen

von den Kernabstdnden
Kurve 1: Anndherung von
Wasserstoffatomen

mit parallelem Spin

der Elektronen

Kurve 2: Anndherung von
Wasserstoffatomen

mit antiparallelem Spin
der Elektronen

ro: Abstand zwischen

den Atomkernen

im Wasserstoffmolekiil

sich die Energje des Systems bei Anndherung der Woasserstoffatome, um dann
nach Erreichung eines bestimmten Minimalwerts, der dem Kernabstand r,
entspricht, zu wachsen (Abb. 20, Kurve2). Offensichtlich ist beim Kernabstand
ro der stabilste Zustand des Systems erreicht, das Minimum der inneren
Energie. Es kommt im System zur Bildung von Wasserstoffmolekilen.

Die Berechnungen nach der Heitler-Londen-Methode fihren bei sorgfaltiger
Bericksichtigung aller auftretenden Abweichungen bei der Anndherung der
Wasserstoffatome zu Resultaten, die praktisch mit den Ergebnissen experi-
menteller Untersuchungen Ubereinstimmen. Fiir den Gleichgewichtsabstand
der Afomkerne ergibt sich der errechnete Wert 0,074127 nm (experimentell
ermittelter Wert 0,074116 nm) und fir die molare Bindungsenergie der
Wert 458,47 k) - mol-1 (experimentell ermittelter Wert 458,48 k) - mol-1).
Die Berechnungen von Heitler und London ergaben somit im Falle einer
o-Bindung zwischen zwei s-Elektronen sehr gute Ergebnisse und waren Aniaf
dafiir, die Annahmen fiir das Wasserstoffmolekil auf alle anderen Molekiile
auszudehnen und zwei Schlisse zu ziehen:

1. Elektronen, die bei antiparalleler Orientierung ihres Spins verschiedenen
Atomen — im Falle der koordinativen Bindung einem Atom — angehdren,
kénnen eine Zweizentren-Zweielektronen-Atombindung bilden.

2. Alle chemischen Bindungen im Molekil lassen sich als Kombination von
Zweizentren-Zweielekironen-Bindungen darstellen.

Diese beiden Aussagen stellen das Wesen der Valenz-Bindungs-Methode dar.

h symbolisiert jeder Valenzstrich eine Zweizentren-Zweielekironen-
Bindung. Die Strukturformeln von Chlorwasserstoff, Wasser, Ammoniak und
Kohlendioxid kénnen wie folgt wiedergegeben werden:
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Fir viele Molekile erméglicht die Valenz-Bindungs-Methode eine richtige
qualitative und quantitative Beschreibung der Eigenschaften (Bindungsldnge,
Bindungsenergie, Valenzwinkel). Die Struktur mehratomiger Molekile 1Bt
sich jedoch in einer Reihe von Féllen durch verschiedene Strukturformeln
ausdriicken, von denen jede einzelne Formel zu einer falschen beziehungs-
weise nicht hinreichend genauen Kennzeichnung der Eigenschaften des
Molekils fihrt. Beispielsweise kann die Struktur des Nitrat-lons durch drei
dquivalente formeln dargestellt werden (* S. 32). Jede der Formeln bein-
haltet jedoch, daB die Sauerstoffatome in diesem Anion nicht gleichartig sind,
was dem experimentellen Befund widerspricht. Genauso verhilt es sich
mit der Strukturformel fiir das Karbonat-lon, wonach die Kohlenstoff-Sauer-
stoff-Bindungen nicht gleichartig sind. Auch das stimmt mit den Eigenschaften
dieses lons nicht iiberein.

o-
—c/
O_C\o~

Um derartige Widerspriiche auszuschalten, wurde postuliert, daB sich die
Struktur eines Molekils nicht nur durch eine Strukturformel wiedergeben
ldBt, daB sie in vielen Féllen besser durch mehrere Strukturformeln darzu-
stellen ist.

Die Struktur des Karbonat-lons 1&Bt sich danach durch drei gleichartige
Strukturformeln ausdriicken.

o- o o-
o=c( -o—c/ -o—c{
\O- \o- No

Aus dieser Beschreibung des Karbonat-lons folgt nicht, daB das lon befdhigt
widre, in drei verschiedenen Formen zu existieren, die ineinander iibergehen
kénnen. Die Darstellung eines lons oder eines Molekiils mit Hilfe mehrerer
Strukturformeln besagt, daB eine einzige Darstellung die tatséchliche Struk-
tur nicht erfaBt. Unter anderem enthdlt jede einzelne Strukturformel des
Karbonat-lons eine Lokalisierung der Doppelbindung zwischen zwei be-
stimmten Atomen. Erst die Vereinigung der angefihrten 3 Strukturformeln
fuhrt zu dem richtigen SchluB, daB das betreffende Elektronenpaar delokali-
siert ist und eine Bindung des Kohlenstoffatoms mit allen 3 Saverstoffatomen
vorliegt. Die Delokalisierung eines Elektronenpaares, die eine gleichmaBige
Verteilung der Ladung zwischen allen Saverstoffatomen beinhaltet, @Bt sich
in der Formel durch punktierte Linien andeuten. Diese Strukturformel gibt
die ungesdttigten Eigenschaften von Stoffen mit Karbonat-lonen nur-unvoll-
stindig wieder.

SO~
”
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Ein wesentlicher Mangel der Vorstellungen iber die Uberlagerung von
Strukturen besteht darin, daB die Beschreibung komplizierter Molekile
immer schwieriger wird. Um die Eigenschaften des Benzolmolekils richtig
beurteilen zu kénnen, sind schon 5 Strukturformeln notwendig.

SISIOISIN

Fir Naphthalin betrégt die Anzahl solcher Formeln schon 42 und fiir An-
thrazen 429. Das macht entsprechende Berechnungen duBerst schwierig.
AuBerdem geht die Anschaulichkeit verloren, die auf den ersten Blick ein
Vorzug der Valenz-Bindungs-Methode zu sein scheint.

Manchmal ergeben sich mit dieser Methode falsche Schlisse in bezug auf die
Eigenschaften von Molekilen. So sind aus der Elektronenkonfiguration des
Saverstoffatoms zwei ungepaarte Elektronen ersichtlich.

2p
2s
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Gleichzeitig wird fir das Saverstoffmolekiil O, gewshnlich folgende Formel
verwendet: :0=0O:

Daraus geht hervor, daB das Saverstoffmolekil keine ungepaarten Elek-
tronen enthdlt. Indessen wurde experimentell ermittelt, daB molekularer
Saverstoff paramagnetisch ist. Stoffe, deren Molekile keine ungepaarten
Elektronen besitzen, sind diamagnetisch, sie werden von einem Magnetfeld
schwach abgestoBen. Paramagnetische Eigenschaften, die Féhigkeit also, in
ein Magnetfeld hineingezogen zu werden, sind dagegen nur Molekiilen mit
ungepaarten Elektronen eigen. Die angefiihrte Formel fir das Sauerstoff-
molekiil O, steht also im Widerspruch zu den Eigenschaften des Sauerstoffs.
Diese Schwierigkeiten treten auch bei dem Versuch auf, die Struktur des
Kohlenmonoxidmolekiils mit Hilfe der Valenz-Bindungs-Methode zu be-
schreiben. Nach der Strukturformel C=0O hdtte das Kohlenstoffatom. zwei
freie Valenzen. Das Kohlenmonoxidmolekiil miiBte wie das Radikal CH;
duBerst reaktionsféhig sein. Jedoch ist das Kohlenmonoxidmolekiil relativ
stabil, sogar besténdiger als das Stickstoffmolekiil (Tab. 3), was zur Annahme
einer Dreifachbindung im Kohlenmonoxidmolekiil berechtigt.

Fur eine solche Annahme spricht auch der Kernabstand im Kohlenmonoxid-
molekiil (0,113 nm), der geringer ist als beispielsweise der mittlere Kern-

abstand in der Karbonylgruppe >C=O von Molekiilen der Aldehyde und

Ketone (0,123 nm).
Fir das Kohlenmonoxidmolekii! kann eine Formel aufgestellt werden, die
eine Dreifachbindung enthdlt. Wenn davon ausgegangen wird, daB im

Molekiil eine Doppelbindung vorhanden ist :C::0, befinden sich in der

AuBenschale des Kohlenstoffatoms insgesamt 6 Elekironen. Das Kohlenstoff-
atom kann folglich Akzeptor eines Elektronenpaars sein. Das Sauerstoff-
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Tabelle 3 Vergleich der Eigenschaften von Kohl id und Stickstoff

atom hat zwei einsame Elektronenpaare und kann deshalb als Donator eines
Elektronenpaars dienen. Zwischen Kohlenstoff- und Saverstoffatom ent-
steht eine dritte, eine koordinative Bindung: C:—O. Nach den Berechnungen
miBte das Molekil bei dieser Struktur ein Dipolmoment von etwa 5D
haben. In Wirklichkeit betrdgt das Dipolmoment jedoch 0,12 D.
Aus dem Gesagten ergibt sich, daB selbst bei der Beschreibung relativ ein-
facher Molekiile durch die Valenz-Bindungs-Methode oft wesentliche Schwie-
rigkeiten auftreten. Der Grund dafiir besteht offensichtlich darin, daB die
von Heitler und London erhaltenen Werte bei der Berechnung des Wasser-
‘'stoffmolekils nur fir die o-Bindung aus s-Elektronen giltig sind und eine
A itung auf Bindungen, die unter Teilnahme von p- und d-Elektronen
bildet werden (insb de e auf z-Bindungen), keine hinreichende Grund-
Iugen hat. Diese Mdngel treffen fir die Methode der Molekilorbitale im
allgemeinen nicht zv.

Molekilorbital-Methode (MO-Methode)

Durch die Quantenmechanik wird der Zustand eines Atoms als Gesamtheit
von Atomorbitalen der Elektronen beschrieben, wobei fiir jedes Orbital be-
stimmte Atomquantenzahlen charakteristisch sind. In der gleichen Weise
1Bt sich der Zustand eines Molekiils als Gesamtheit von Molekilorbitalen
beschreiben, von denen jedes Molekiilorbital bestimmten Molekulquanten-
zahlen entspricht. Dieses Verfahren der quant hanischen Beschrei

von Molekillen hat die Bezeichnung Molekilorbital-Methode (MO- Me-
thode).

Fir die Ermittlung der Molekiilorbitale gibt es verschiedene Lésungswege.
Der héufigste Weg der Ermittlung von Molekilorbitalen beinhaltet die
lineare Kombination der Atomorbitale (LCAO). Fir-diese Variante der
Molekilorbital-Methode ist die Abkiirzung MO LCAO gebrduchlich.

Die Beschreibung eines Elektrons im Molekiil mittels linearer Kombination
der atomaren Wellenfunktionen gestattet die Widerspiegelung jener qualita-
tiven Verdnderungen seines Zustandes, die bei der Molekilbildung auf-
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Abb. 21 Schematische
Darstellung der
Wellenfunktionen bei der
Wechselwirkung

von s-Elektronen zweier
Wasserstoffatome

treten. Diese qualitativen Verdnderungen kommen zum Beispiel darin zum
Ausdruck, daB ein Elektron im Molekiil nicht mehr einem bestimmten Atom,
sondern zum Molekil im Ganzen gehort. Als Beispiel soll angenommen
werden, daB sich eine chemische Bindung aus 2 Elektronen bildet, die vorher
verschiedenen Atomen angehérten, wobei der Zustand des einen Elektrons
im Ausgangsatom durch die Wellenfunktion y, und der Zustand des anderen
Elektrons im Ausgangsatom durch y, charakterisiert ist. Dann ergibt sich
als neve Wellenfunktion fiir den Zustand dieser Elekironen im Molekil:

@ =ay + ay,

a, und g, sind Koeffizienten, die verschiedene Werte h ké
Als einfachster Fall soll die Bildung eines Wasserstoffmolekiils betrachtet
werden. Da beide Ausgangsatome gleichartig sind, missen die Koeffizienten
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a, und g, ihrem Betrag nach gleich sein. Die Koeffizienten kénnen gleiche
oder entgegengeseizte Vorzeichen haben. Vereinfacht lassen sich die’
Molekilorbitale der Elektronen im Wasserstoffmolekiil durch zwei Wellen-
funktionen ausdriicken:

Pr=p1t+¥: =91~ Y,
Im oberen Teil der Abbildung21 werden die Wellenfunktionen der s-
Elekironen zweier Wasserstoffatome in Abhéngigkeit von den Kernabstdn-
den wiedergegeben. Darunter befinden sich die molekularen Wellenfunk-
tionen, die sich durch Addition oder Subtraktion der Ausgangsfunktionen
ergeben. Die Addition der Funktionen y, und y, fihrt zur VergréBerung
des Wertes der Wellenfunktion im Bereich zwischen den Kernen der be-
treffenden Atome. Das Quadrat der Wellenfunktion charakterisiert den
Aufenthalt des Elektrons im betreffenden Bereich des Atoms, also die Dichte
der Elektronenwolke. Die Dichte der Elektronenwolke zwischen den Kernen
wichst bei Bildung des Orbitals ¢,, ein Beweis fir die Entstehung einer
chemischen Bindung. Aus diesem Grund wird das Orbital ¢; bindendes
Orbital g t, die entsprechenden Elektronen sind bindende Elektronen.
Wenn die Funktionen p, und y, verschiedene Vorzeichen haben (unterer
Teil der Abbildung 21), vermindert sich der absolute Wert der Wellenfunk-
tion im Bereich zwischen den Atomkernen. Das bedeutet, daB die Dichte der
Elektronenwolke bei der Bildung des Molekiilorbitals g, in diesem Bereich
abnimmt. In diesem Fall stoBen die Elektronenwolken einander ab. Es
entsteht keine Bindung zwischen den Atomen. Ein solches Orbital ¢, ist
ein lockerndes Orbital, die Elektronen in einemsolchen Orbital sind lockernde
Elektronen.
Die Wechselwirkung zweier Wasserstoffatome zur Entstehung eines bin-
denden Orbitals setzt Energie frei. Ein Elektron im bindenden Molekiil-
orbital besitzt folglich weniger Energie als im Ausgangsatom. Umgekehrt
ist die Bildung eines lockernden Orbitals mit Energiezufuhr verbunden.
Das Elektron im lockernden Orbital ist inY Vergleich zum Ausgangszustand
energiereicher (Abb. 22).
An Stelle zweier energetisch gleichartiger 1s-Orbitale in den beiden freien
Wasserstoffatomen entstehen bei der Molekiilbildung zwei energetisch von-
einander verschiedene Molekiilorbitale, ein energiedrmeres bindendes
Molekiilorbital (o) und ein energiereicheres lockerndes Molekilorbital (').

Abb.22 Schematische Darstellung der Bildung von bindenden und lockernden
Molekiilorbitalen bei der Wechselwirkung von s-Elektronen zweier Wasserstoffatome
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Das urspriingliche Energieniveau der Orbitale im Atom wird im Molekil
in zwei Niveaus aufgespalten, von denen das eine tiefer und das andere
héher als das Ausgangsniveau liegt. .
Da das System aus 2 Wasserstoffatomen insgesamt 2 Elektronen enthilt,
nehmen diese im Molekiil den energiedrmsten Zustand ein, beide Elektronen
gehen in das bindende Orbital Gber.
Die gleiche Aufspaltung der urspriinglichen Energiezustinde geht bei der
Bildung von Molekilorbitalen aus p-Orbitalen vonstatten. Im Stickstoff-
molekil nehmen an der chemischen Bindung je drei 2p-Elektronen der
beiden Stickstoffatome teil. Die 6 Elektronen fillen drei bindende Molekiil--
orbitale auf, wiihrend die lockernden Orbitale unbesetzt bleiben. Die sechs
bindenden Elektronen bedingen eine Dreifachbindung. Eine Bindung soll
wie bisher als Einfachbindung bezeichnet werden, wenn an ihr 2 Elektronen
beteiligt sind.
Die vier 2s-Elektronen der Stickstoffatome gehen ebenfalls in Molekiil-
orbitale Gber. Wie Im Wasserstoffmolekiil entstehen aus den beiden s-
Atomorbitalen zwei g-Molekilorbitale, von denen das eine bindend und das
andere lockernd ist. Die vier 2s-Elektrohen der Stickstoffatome verteilen
sich auf die beiden Molekilorbitale. Die aufzuwendende Energie fir den
Ubergang der Elektronen in das lockernde Orbital wird durch den Energie-
gewinn beim Elektroneniibergang in das bindende Orbital vollstindig kom-
pensiert. Deshalb kénnen die 2s-Elektronen bei der Betrachtung der chemi-
schen Bindung im Stickstoffmolekiil auBer acht gelassen werden.
Die 3 Valenzstriche in der Formel des Stickstoffmolekiils besagen lediglich,
daB die Differenz zwischen der Anzahl der bindenden und lockernden Elek-
tronen gleich 6 ist, was 3 Elektronenpaaren entspricht. Die Formel enthdlt
jedoch keine Angaben dariiber, welchen Anteil die verschiedenen Elektronen
an der Gesamtenergie des Molekiils haben. Im Zusammenhang damit wer-
den andere Verfahren zur Beschreibung der Molekiilstruktur angewendet.
Danach l@Bt sich ein Stickstoffmolekiil wie folgt darstellen:

N, [KK(@:)? (0+)? (°)* (05%)]
Durch die Buchstaben KK soll ausgedriickt werden, daB die vier 1s-Elek-
tronen der K-Schale von beiden Ausgangsatomen keinen EinfluB auf die
chemische Bindung haben, zwei sind bindend und zwei lockernd. Von den
10 AuBenelektronen der beiden Stickstoffatome bedingen nur sechs die
Bindung im Molekil. Zwei 2p-Elektronen bilden eine g-Bindung und die
restlichen vier 2p-Elektronen zwei n-Bindungen. Die Anzahl der Elektronen,
welche die jeweiligen Orbitale besetzen, werden als hochgestellte Zahl
angegeben.
Aus den angefiihrten Beispielen geht hervor, daB die Eigenschaften der
Molekile durch die Molekiilorbital-Methode sogar in ihrer einfachsten Form
(MO LCAQ) besser beschrieben werden als durch die Valenz-Bindungs-
Methode. Das gilt um so mehr fiir komplizierte Molekile, die hdufig mittels -
der Valenz-Bindungs-Methode iiberhaupt nicht zu erkldren sind.




lonenbeziehung-

Die lonenbeziehung kann als Grenzfall der polaren Atombindung angesehen
werden. Das bindende Elektr p ist sehr stark zu einem der Atome
des Elements hin verschoben, so daB es praktisch diesem Atom als allein
zugehérig betrachtet werden kann.

Eine reine lonenbeziehung existiert selbst in einem solchen Stoff wie Natrium-
chlorid nicht. Daraus folgt, daB in Verbindungen mit lonenbeziehung in
gewissem Grade auch Atombindungscharakter vorhanden ist. Wenn die
effektiven Ladungen jedoch nahe 1 sind, zum Beispiel bei den Halogeniden
der Alkalimetalle, wirkt sich die unbedeutende Kovalenz nicht wesentlich
auf die Eigenschaften der betreffenden Stoffe aus. In derartigen Féllen kann
die chemische Bindung deshalb praktisch als vollsténdige lonenbeziehung
betrachtet werden. Auf dieser Grundlage berechnete Eigenschaften der Stoffe
unterscheiden sich nur wenig von den experimentell ermittelten Eigenschaf-
ten.

Bei der Beschreibung der Atombindung wurde hervorgehoben, daB ihr
Séttigung und Gerichtetheit eigen sind. Die lonenbeziehung dagegen besitzt
weder Sittigung noch Gerichtetheit. Infolge der kugelsymmetrischen Form
des Feldes, das von einem positiven und einem negativen lon gebildet wird,
hdngen die Anziehungskréfte zwischen den beiden Ladungen nur vom
gegenseitigen Abstand und nicht von der Richtung ab, aus der sich die lonen
einander ndhern (Abb.23). AuBerdem verschwindet das elektrische Feld
in der Umgebung der Ladungen (lonen) nicht, obwohl das System im ganzen
elektrisch neutral ist. Zwei wenig voneinander entfernte entgegengesefzt
geladene lonen verlieren demnach ihre Fahigkeit nicht, mit lonen entgegen-
gesetzter elekirischer Ladung in Wechselwirkung zu treten. Darin duBert
sich das Fehlen einer Séttigung der lonenbeziehung. Die Anzahl der lonen
entgegengesetzter Ladung, die ein lon -umgibt, wird lediglich durch das
Gleichgewicht der Anziehungskréfte zwischen ihnen und diesem lon und den
AbstoBungskrdften untereinander bestimmt. 2

/ \ Abb. 23 Schematische Darstellung der
Anziehungskrdfte zwischen einem positiv
geladenen und einem negativ geladenen lon
mit gleich groBen Ladungen
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Auf dieser Besonderheit der lonenbeziehung beruht die Neigung zur Asso-
ziation, zur Bildung von lonenkristallen, in denen jedes lon von einer ver-
hdltnismdBig groBen Anzahl entgegengesetzt gelad lonen umgeben ist.
Diese Zahl wird Koordinationszahl genannt. Im Natriumchloridkristall
zum Beispiel betrdgt die Koordinationszahl sowohl des Natrium-lons als auch
des Chlorid-lons 6. Im Zésiumchloridkristall weisen beide lonen die Ko-
ordinationszahl 8 auf. Im Kalziumfluoridkristall hat das Kalzium-lon die
Koordinationszahl 8, das Fluorid-lon dagegen die Koordinati hl 4,
Bei anderen lonen (in Kristallen von lonenverbindungen) kénnen noch
andere Koordinationszahlen auftreten.

Der Theorie iber die lonenbeziehung liegt die Vorstellung von der elekiri-
schen Wechselwirkung zwischen positiv geladenen Kationen und negativ
geladenen Anionen zugrunde. Die Kationenbildung ist die Folge einer
lonisierung von Atomen, einer Elekironenabspaltung. Die aufzuwendende
Energie zur Abtrennung eines Elektrons vom Atom und damit zu seiner
Umwandlung in ein positives lon heiBt lonisierungsenergie. Die geringste
lonisierungsenergie haben die Alkalimetalle. Bei der Elektronenabgabe aus

At dieser El te entstehen einfach positiv geladene Kationen, deren
duBere Elektronenschale dann wie die von Edelgasatomen besetzt ist.
Aus den lonisi gien der El te der |. und Il. Hauptgruppe geht

hervor, daB der Er?ergleaufwand zur Elektronenabgabe, in deren Ergebnis
lonen mit Edelgaskonfiguration entstehen, in den Hauptgruppen von oben
nach unten sinkt (Tab. 4).

Tabelle 4 lonisierungsenergie der Elemente der |. und Il. Hauptgruppe

Beim Ubergang zur nichsten Schale mit kleinerer Hauptquantenzahl n ist
ein starkes Anwachsen der lonisierungsenergie zu verzeichnen. So betrdgt
die Energie fiir die Abtrennung jeweils des 1. Elektrons von Natriumatomen,
die 1. lonisierungsenergie des Natriums, 493 k) - mol-1. Zur Abgabe des
2. Elektrons sind bereits 4556 ki - mol-! nétig.

Damit ist auch versténdlich, warum bei der Bildung von Natriumverbin-
dungen nur 1 Elekiron je Natriumatom beteiligt ist. Die Bildung der
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Verbindung NaCl, wiirde einen auBerordentlich groBen Energieaufwand
bedeuten. Analog sind zur Abgabe von jeweils 2 Elektronen aus den‘Magne-
siumatomen 2181 kJ - mol-1 erforderlich, wihrend die Abtrennung des 3.
Elektrons einen Energieaufwand von 7720 kJ - mol-? erfordert. Aus diesem
Grund sind bel der Bildung von Magnesiumverbindungen nur 2 Elekironen
Je Magnesiumatom beteiligt.

Die Anionenbildung kommt im Ergebnis einer Elektronenaufnahme zustande.
Die Fdhigkeit zu einer Elektronenaufnahme ist die Elektronenaffinitdt. Sie
wird durch die Energiemenge charakterisiert, die bei der lonenbildung ent-
steht (Tub 5).

Tabelle 5 Elektronenaffinitdt der Halogene

Die Elektronendffinitdt der Wasserstoffatome bei der Bildung der negativen
Anionen H- betrdgt 74 kJ - mol-1. Die Elektronenaffinitdt des Chlors ist etwas
groBer als die des Fluors. Das héngt offensichtlich mit dem Auftreten un-
besetzter 3d-Orbitale in den Atomen von Elementen der 3. Periode zusam-
men, die bei Fluoratomen und den Atomen anderer Elemente der 2. Periode
fehlen. Fir die.Sauerstoffatome betrdgt die Affinitdt zum 1. Elektron
142 k) - mol-1. Die Aufnahme eines 2. Elekirons stellt einen stark endo-
thermen Vorgang dar und ist energetisch ungiinstig. Deshalb kommt es zu
einer erheblichen elektrischen AbstoBung zwischen zwei negativen Ladun-
gen, hier zwischen dem lon O-.und einem Elektron. Zweifach negativ
geladene Saverstoff-lonen kénnen aus diesem Grunde nicht existieren.
Die Halogenide der Alkalimetalle sind typische Beispiele fur lonenverbin-
dungen da die Bildung einfach geladener, mit den Edelgasatomen ,,elekiro-
er' Kati am leichtesten von den Atomen der Alkalimetalle
erreicht wird. Was die Bildung entsprechender Ani anbelangt, ist diese
Eigepschaft nur den Halogenen eigen. Die Aufnahme eines Elektrons durch
Halogenatome ist ein energetisch giinstiger Vorgang. Fir alle ibrigen Nicht-
metalle wiirde die Erreichung der Elekironenkonfiguration eines Edelgas-
atoms die Aufnahme von zwei oder mehr Elektronen bedeuten. Das ist aus
energetischen Grinden nicht méglich. Deshalb sind Darstellungen wie
Ca?+t0?-, Zna 0%, Zn2+§2~, AI3+O?-, Ti¢*C4- nicht gerechtfertigt.
In Wirklichkeit betrégt die Koordinationszahl sowohl fir das Metall als auch
fir Saverstoff in den Kristallgittern vieler Oxide 4 (z.B. Berylliumoxid BeO,
Zinkoxid ZnO, Kupfer(ll)-oxid CuO, Platin(ll)-oxid PtO und Palladium(ll)-
oxid PdO). Es wird angenommen, daB in diesen Verbindungen das Saver-
stoffatom im Zustand der sp3-Hybridisierung vier in die Ecken eines Tetra-
eders gerichtete o-Bindungen besitzt.

N
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Die Betitigung der einsamen Elektronenpaare des Sauverstoffatoms duBert
sich nicht nur in der Ausbildung einer tetraedrischen Konfiguration, sondern
auch in der Verringerung der effektiven Ladung des Metallatoms. So ist die
effektive Ladung von Zink im Zinkoxid viermal kleiner als die dem Zink-lon
Zn2* formal zugeschriebene effektive Ladung. Das steht nicht im Wider-
spruch zur méglichen Existenz solcher mehrfach geladener Anionen, wie
SO2-, [Fe(CN)yJ¢-. Die negative Ladung dieser lonen ist auf alle Atome
verteilt.

* Die Bildung einer idealen lonenbeziehung A*B- ist selbst bei den Halogeniden
der Alkalimetalle nicht méglich. Das ist darauf zurickzufihren, daB die
Aufenthaltswahrscheinlichkeit des Elektrons in der Ndhe des Kerns-des
Atoms A zwar klein, aber dennoch immer von 0 verschieden ist. Demnach
unterscheiden sich die Komponenten A+ und B- solcher bindrer Verbindun-
gen von echten lonen, die im freien Zustand auftreten.

Es sollen nun die Energieverhiltnisse bei der Entstehung von lonenkristallen
erldutert werden. Viele Metalle reagieren mit Fluor oder Chlor unter Bil-
dung fester Verbindungen, wobei groBe Wérmemengen frei werden. Ob-
wohl die Wérmeentwicklung nicht das einzige Kriterium der chemischen
Eigenschaften darstellt, kann sie bei analogen Reaktionen als guter Kenn-
wert fir den ProzeBverlauf dienen. Dabei muB bekannt sein, auf welche
Weise ein Metall mit einem Nichtmetall in einen festen lonenkristall ibergeht.
Die Bildung positiver lonen aus Metallatomen erfordert eine Energiemenge,
die sogar bei den Alkalimetallen die Elektronenaffinitdt der Halogene iber-
steigt. Die lonisierungsenergie des Natriums zum Beispiel betrdgt 493 kJ-mol-1,
wiihrend die Elektronenaffinitidt des Fluors nur den Wert 349 ki - mol-?
erreicht. Folglich kann die gewonnene Energie im Ergebnis der Anziehung
der Elektronen an die Fluoratome die aufzuwendende Energie zur Umwand-
lung von Natriumatomen in Natrium-lonen nicht kompensieren. Die schein-
bar negative Bilanz wird jedoch durch den Energiegewinn bei der Entstehung
des Kristallgitters zum groBen Teil iberdeckt. Diese GréBe ist die Gitter-
energie. Sie wird durch die Arbeit ausgedriickt, die zur Entfernung der lonen "
im Kristall auf einen unendlich groBen Abstand verrichtet werden muB (be-
zogen auf die relative Formelmasse).

Die Bildungsenergie eines Gitters aus freien lonen ist gleich der né&tigen
Energie zur Zerstérung des Gitters. Die Gitterenergie hat groBe Bedeutung.
Sie bestimmt die Festigkeit der Kristalle, ihre Léslichkeit und andere Eigen-
schaften. . Die Gitterenergie 1dBt sich sowohl experimentell ermitteln als
auch theoretisch berechnen. Zur Auswertung der Experimente ist der
Born-Haber-KreisprozeB geeignet. Danach ergibt sich fiir die Bildung von
Natriumfluorid folgendes Schema:

+INa

i +S
- Narist, %A’Naaﬂﬂ- Na*gass.

H 1
E +7DF.

e
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Der Ubergang von festem metallischem Natrium Nayiy. und gasférmigem
Fluor Fy gy, (linker Teil des Schemas) in kristallines Natriumfluorid NaFiiy.
(rechter Teil des Schemas) ist auf zwei Wegen denkbar. Nach dem ersten
Weg vollzieht sich der Ubergang in folgenden Schritten:

a) Zur Umwandlung des festen Natriums in den gasférmigen Aggregatzu-
stand sind die Bindungen zwischen den Atomen im Kristall aufzubrechen,
das heiBt, es muB Sublimationsenergie Sno aufgewendet werden (108 kJ -
mol-2).

b) Danach erfolgt die lonisierung des Natriumatoms. Die dazu erforderliche
Energie (493 k) - mol-?) wird im Schema durch Iy, ausgedriickt.

¢) Um Fluorid-lonen zu erhalten, missen zundchst die Bindungen in den
Fluormolekilen aufgespalten werden. Das bedeutet Aufwendung der halben
Dissoziationsenergie Dy, (79,7 ki - mol-?).

d) Dann vereinigen sich die Fluoratome mit den von den Natriumatomen
abgegebenen Elektronen. Dabei wird die Energie der Elektronenaffinitdt Eg
gewonnen (349 kJ - mol-1).

e) Die Bildung des Natriumfluoridkristalls aus gasférmigen lonen setzt
Energie frei, die ihrem Betrag nach der Gitterenergie U, gleich ist.

Der zweite Weg besteht in der unmittelbaren Vereinigung von festem Na-
trium und gasformigem Fluor zu kristallinem Natriumfluorid.

[NaJuri. + o Fy = [NaFlws, @ = — 568 kJ - mol-2

Die Reaktionsenthalpie dieses Vorganges ist gleich der Bildungsenthalpie
des Natriumfluorids aus den Elementen und kann leicht gemessen werden.
Sie betrdgt — 568 kJ - mol~2. Da in beiden betrachteten Wegen Ausgangs- und
Endzustand Gbereinstimmen, ist nach dem Satz von HeB die Gesamtenergie
des ersten Weges gleich der Reakfionsenthalpie des zweiten Weges, also
gleich der Bildungsenthalpie von Natriumfluorid aus den Elementen. Folg-
lich kann geschrieben werden:

—@=+Sna+ e+ 4 Dr—E - U
Daraus ergibt sich:
Up= @+ Sna+ o+ Dr,— Er
Alle GroBen der rechten Seite dieser Gleichung kdnnen gemessen werden.

Beim Einsetzen der absoluten ‘Werte in die Gleichung ldBt sich der Betrag
fur die Gitterenergie U, berechnen.

Uy = 568kl - mol~ 4 108 kJ - mol~ 4 493 k) - mol-! 4
79,7 k) - mol~* — 349 ki - mol~
U, = 899,7kl - mol-? -

Das Ergebnis steht in hinreichend guter Ubereinstimmung mit dem theore-
tisch berechneten Wert fir die Gitterenergie U, (Tab. 6).
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Tabelle 6 Gitterenergie einiger Salze in kJ - mol-1

Der Unterschied zwischen einem Kation und einem Anion im Kristall und
einem unbegrenzten Kristall wird auch beim Vergleich der Coulombschen
Anziehungskrdfte in beiden Systemen deutlich. Die potentielle Energie der
Wechselwirkung zwischen den Ladungen e des Kations und Anions ist

— ET. Im Kristall ist jedes lon der Ladung +e von einer bestimmten Anzahl

+ $7+ aelad

b

J=I=NI g lonen 3
Werden alle Wechselwirkungen zwischen den vorhandenen lonen im Kri-
stall beriicksichtigt, ergibt sich folgende Formel:

e
V=_AT

Aist die Madelungsche Konstante, r ist die kirzeste Entfernung zwischen Anion
und Kation. Daraus wird die Neigung der entgegengesetzt gelad lonen
zur Assoziation und zur Bildung von Kristallgittern mit hohen Koordinations-
zahlen verstéindlich. -

Bei der Kristallbildung aus entgegengesetzt gelad lonen werden .be-
trdchtliche Energiemengen frei (Gitterbildungsenergie). Umgekehrt erfor-
dert die Umwandlung eines Kristalls in den gasférmigen Zustand, die Subli-
mation, einen groBen Energieaufwand. Im Vergleich zur Wechselwirkung
zwischen einzelnen lonen ist der lonencharakter im Kristall deutlicher aus-
geprdgt, es kommt eine fast vollstédndige rdumliche Aufteilung der Ladungen
zustande. = :

Der Kernabstand in lonenkristallen wird gewshnlich aus der Summe der
lonenradien ermittelt. Aufder Grundlage experimenteller Ergebnisse sowie
theoretischer Berechnungen ergeben sich fiir einfach und zweifach geladene
lonen in lonenkristallen folgende Radien (Tab. 7). )
Die lonenradien sind in vielen Fdllen nur als bedingt anzusehen, da sie in
verschied Verbindungen nur dhernd konstant bleiben. AuBerdem
kann die lonenladung nur fiir einfach und zweifach geladene lonen fest-
gestellt werden, weil einfache lonen mit groBerer Ladung in lonenkristallen
nicht auftreten.
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Tabelle7 lonenradien in Kristallen in nm

Im Unterschied zur Atombindung hiéngt die Koordinationszahl in lonen-
kristallen nicht von der Elektronenkonfiguration in den Atomen der be-
treffenden Elemente ab. Sie wird nur durch den Quotienten aus den lonen-
radien bestimmt. So tritt bei einem Radienquotient rgation:Fanion YOn 0,41
bis 0,73 oktaedrische Koordination der lonen auf und bei einem Radien-
quotienten von 0,73 bis 1,37 kubische Koordination.

In den Natriumchloridkristallen ist der Radienquotient von Natrium-lonen
(0,097 nm) und Chlorid-lonen (0,181 nm) gleich 0,48, was der oktaedrischen
Konfiguration entspricht. Diese Struktur ist sehr stabil und auch fir viele
Kristalle anderer Alkalihalogenide typisch (Abb. 24). Wenn jedoch die Radien
weitgehend Gbereinstimmen, wie zum Beispiel im Zd&siumchloridkristall
(0,167 nm und 0,181 nm), ist durch das einfache kubische Gitter die dichteste
Packung der lonen nicht mehr gewdihrleistet. Es entsteht dann eine raum-
zentrierte Struktur (Radienquotient gleich 0,91). In dieser Anordnung ist je-
des lon von der maximal méglichen Anzahl lonen entgegengesetzter elektri-
scher Ladung umgeben. An Stelle der Koordinationszahl 6 (im Kristallgitter
des Natriumchlorids) tritt hier die Koordinationszahl 8 auf. Diese Struktur
ist zum Beispiel fir Zdsiumbromid- und Zésiumchloridkristalle charakte-
ristisch (Abb. 25).

Abb. 24 Kristallgitter des Natriumchlorids
blave Kugeln: Chlorid-lonen
schwarze Kugeln: Natrium-lonen

52



Abb. 25 Koordination
der Zésium-lonen und der Chlorid-lonen im Kristallgitter des Zésiumchlorids
blave Kugeln: Chlorid-lonen schwarze Kugeln: Zdsium-lonen

Die Kristallstruktur einer Ionenverblhdung wird im wesentlichen bestimmt
durch

a) das Zahlenverhiltnis der entgegengesetzt geladenen lonen,

b) das Bestreben der lonen gleicher Ladung, sich mit einer méglichst groBen
Anzahl entgegengesetzt geladener lonen. zu umgeben,

c) die starke gegenseitige AbstoBung der lonen bei Anndherung auf eine
Entfernung, die kleiner als die Summe ihrer Radien ist,

d) den Radienquotienten, von dem die Art der optimalen Packung abhdngt.
Diese Zusammenhdnge wurden erstmals von Goldschmidt auf experimen-
teller Grundlage ermittelt.

Wasserstoffbriickenbindung

Die Wasserstoffbriickenbindung ist fiir die Wasserstoffverbindungen von
Fluor, Sauerstoff und Stickstoff charakteristisch. Die Wasserstoffbriicken-
bindung ist vor allem elekirischer Natur. lhre Entstehung wird dadurch
begiinstigt, daB in den genannten Verbindungen das Elekiron des Wasser-
stoffatoms stark zum Atom des elekironegativen Elements hin verschoben ist.
Das ruft bei Atomen des elekironegativen Elements eine effektive negative
Ladung hervor und filhrt zur teilweisen Umwandlung des Wasserstoffatoms
in ein Proton.

Die Bindungsenergie der Wasserstoffbriickenbindung ist unterschiedlich
und gewdhnlich zwischen 12 kJ - mol=* und 30 kJ - mol-* verdnderlich. Eine
Ausnahme bilden die kristallinen Difluoride (zum Beispiel Kaliumhydrogen-
fluorid KHF,), fir die Werte von etwa 100 ki - mol-1 ermittelt wurden.
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Abb. 26 Abhdngigkeit
der Schmelz- und
Siedetemperaturen der
Wasserstoffverbindungen
der Elemente der

: VII. Hauptgruppe

S von der molaren Masse

Obwohl die Bindungsenergie betréchtlich unter der fijr die Atombindung und
lonenbeziehung liegt (im allgemeinen 200.--400 kJ - mol-1 tiefer), reicht sie
doch aus, bei normalen oder niedrigen Temperaturen eine merkliche
Molekilassoziation hervorzurufen. So bildet Fluorwasserstoff im flissigen
und sogar im dampfférmigen Zustand polymere Ketten, in denen der Winkel
HF H ungeféhr 140° betrdgt. .

F F
. HTH T
S g

Wie aus der Bestimmung der Dampfdichte hervorgeht, entspricht die durch-
schnittliche Zusammensetzung von Fluorwasserstoff selbst in der Néhe der
Siedetemperatur noch der Formel (HF),.

Die Molekilassoziation bewirkt anomal hohe Schmelz- und Siedetempera-
turen des Fluorwasserstoffs (Abb. 26). Durch die Existenz eines Dimeren der
Zusammensetzung H,F, wird die Bildung von Hydrogensalzen des Typs
KHF, und NaHF, erkldrt. Die Tatsache, daB Fluorwasserstoffséure im
Unterschied zu Chlorwasserstoffsdure, Bromwasserstoff- und Jodwasser-
stoffsdure eine relativ schwache Séure darstellt (Ko =7-10-*mol - I-Y),
148t sich ebenfalls auf die Assoziation der Fluorwasserstoffmolekiile durch
Wasserstoffbriickenbindung zuriickfihren.

Verschiedene Eigenschaften des Wassers, wie die Dichteanomalie, anomal
hohe Schmelz- und Siedetemperdturen sowie hohe Werte fiir Wiérmekapa-
zitdt und Verdampfungswérme, sind ebenfalls eine Folge des Auftretens der
Wasserstoffbriickenbindung beziehungsweise der Molekilassoziation. Im
Unterschied zum Fluorwasserstoff kann jedes Wassermolekil an der Aus-
bildung von 2 Wasserstoffbriickenbindungen teilnehmen. Jedes Sauerstoff-
atom ist demnach mit insgesamt 4 Wasserstoffatomen verbunden.
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Die assoziierten Wassermolekiile bilden eine tetraedrische Struktur. Das
Sauerstoffatom ist jeweils im Zentrum eines Tetraeders angeordnet, die
Wasserstoffatome in dessen Ecken. Aus der Struktur des Eises ist die gerin-
gere Dichte des Eises im Vergleich zu flissigem Wasser zu erkldren (Abb. 27).
Beim Schmelzen von Eis wird ein Teil der Wasserstoffbriickenbindung (etwa
159,) zerstért. Dadurch ist eine dichte Anordnung der Wassermolekile
méglich. Sie bedingt die Volumenkontraktion beim Schmelzen. Bei wei-
terem Temperaturanstieg sind zwei Vorgénge zu bericksichtigen, die Fort-
setzung der Aufspaltung von Wasserstoffbrickenbindungen sowie die ver-
stdrkte Warmebewegung der Molekille. Der erste Vorgang filhrt zur
Volumenverringerung, zur Erhdhung der Dichte des Wassers, der zweite
Vorgang bewirkt den umgekehrten Effekt. Bei Temperaturen nahe der
Schmelztemperatur dominiert die Aufhebung von Wasserstoffbriicken-
bindungen, so daB die Dichte des Wassers anwdchst. Oberhalb der Tem-
peratur von 4 °C Uberwiegt der EinfluB der Wédrmeausdehnung. Bei 4 °C
durchlduft die Dichte des Wassers ein Maximum. Bei Zimmertemperatur

Abb. 27
Anordnung der Wassermolekile
im Eis

'
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sind in flussigem Wasser noch etwa 50% aller Wasserstoffbriickenbindungen
erhalten. Erst beim Ubergang in Dampf werden die Wasserstoffbriicken-
bindungen vollstindig zerstort.

Die Wechselwirkung der Molekiile bei der Entstehung von Wasserstoff-
brickenbindungen fishrt nicht immer zu polymeren Molekillaggregationen
wie bei Fluorwasserstoff und Wasser. Bei den Karbonsduren ist die Asso-
ziation auf die Bildung dimerer Molekiile beschrédnkt. Ameisensdure
(Methansdure) zum Beispiel tritt in Form eines Dimeren auf, das sogar beim
Ubergang in Dampf erhalten bleibt.

MO =0

\0._H...........0/C*H

Fir viele organische Stoffe ist die Ausbildung innermolekularer Wasserstoff-
briickenbindungen charakteristisch, die Teile ein und desselben Molekiils

" verbinden. Eine solche Bindung liegt beispielsweise im 1.2-Nitrophenol-
molekil vor.

Im 1.4-Nitrophenolmolekil dagegen ist das Wasserstoffatom der Hydroxyl-
gruppe vom Sauerstoffatom der Nitrogruppe so weit entfernt, daB eine intra-
molekulare Wasserstoffbriickenbindung nicht entstehen kann. Hier kommt
es zu einer intermolekularen Wasserstoffbriickenbindung.

(o] o
\N/ :
H
| |
Q @
O—H - O/

Darin ist auch der Grund dafiir zu suchen, daB 1.4-Nitrophenol eine stirkere
Wechselwirkung zwischen den Molekilen aufweist als 1.2-Nitrophenoi.
Das duBert sich unter anderem in hoherer Schmelztemperatur der 1.4-
Verbindung (114 °C) gegeniiber der 1.2-Verbindung (45 °C).

Am SchluB sei noch auf die groBe Bedeutung der Wasserstoffbriickenbindung
in biochemischen Systemen hingewiesen. Nicht nur Wassermolekiile, son-
dern auch Molekiile von EiweiBen und Nukleinsduren sind zur Bildung von
Wasserstoffbriickenbindungen befdhigt.
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B;ehandlung der Grundlagen
der Theorie der chemischen Bindung
und der Struktur der Stoffe



Behandlung
der Elektronenkonfiguration der Atome

Als Grundlage fir eine dauverhafte Aneignung von Kenntnissen iber das
Wesen der chemischen Bindung dienen Kenntnisse iiber die Elektronen-
konfiguration der Atome. Deshalb muB sich die Beschreibung des Atom-
baus der Elemente nicht nur auf die kleinen, sondern auch auf die groBen
Perioden erstrecken. Es geht dabei nicht um die Ausweitung des Umfangs
der Kenntnisse und die ausfiihrliche Behandlung der Verbindungen der
Elemente der groBen Perioden, sondern vielmehr darum, daB bei der Be-
sprechung der Arten der chemischen Bindung am Beispiel von Verbindungen
der Elemente der kleinen Perioden auf die Verhdltnisse in Verbindungen
der Elemente der groBen Perioden eingegangen werden kann.

Bei der Behandlung der Grundlagen des Atombaus der Elemente muB ins-
besondere die maximale Elektronenanzahl der einzelnen Elektronenschalen
klar werden. Es ist zu zeigen, daB die maximale Elektronenanzahl der
1. Schale 2, der 2. Schale 8, der 3. Schale 18 und der 4. Schale 32 betrdgt,
daB sich die maximale Elektronenanzahl allgemein durch die Formel 2n?
ausdrijcken |&Bt. Die Schijler kénnen dadurch die GesetzmdBigkeiten der
Elementanordnung im Periodensystem als Ganzes erfassen.

‘Eine solche Darstellung des Periodensystems gewdhrleistet ein tiefes Ver-
stdndnis fir die Besonderheiten des Elektrons im Atom. Die Schiller missen
begreifen, daB sich das Elektron an einem beliebigen Punkt im Atom be-
finden kann. Die Wahrscheinlichkeit seines Aufenthalts in verschiedenen
Bereichen des Raums ist jedoch nicht gleich groB. Das liegt darin begrindet,
daB das Elektron neben korpuskularen Eigenschaften (Teilcheneigenschaf-
ten) auch Welleneigenschaften hat. Das Elektron bildet eine Wolke um den
Atomkern. Diese Wolke besitzt eine bestimmte Ladungsdichte, die mit
wachsender Entfernung vom Atomkern abnimmt. Je fester das Elektron an
den Atomkern gebunden ist, desto kleiner muB die Ausdehnung der Elek-
tronenwolke und desto dichter muB ihre Ladungsverteilung sein.

Die Schiler sind iber die Formen von Elektronenwolken zu informieren.
Fir das einfachste Atom, das Wasserstoffatom, ist eine kugefférmige Elek-
tronenwolke charakteristisch. Wolken anderer Elektronen haben Formen,
die an eine Hantel erinnern. AuBer s- und p-Elektronen kénnen in Atomen
auch Elektronen auftreten, die Wolken mit komplizierterer rdaumlicher
Verteilung bilden. Dazu gehéren die ‘d-Elekironen, deren Wolken fiinf
verschiedene rdumliche Konfigurationen aufweisen.

Im AnschluB daran ist die Drehung des Elekirons um die eigene Achse zu
erldutern. Elektronen gleicher Form, deren Spin antiparallel ist, flieBen in
eine Zweielektronenwolke derselben Form zusammen. Der Vorgang ist
mit der Vereinigung zweier Kreisel vergleichbar, von denen sich der eine im
Uhrzeigersinn bewegt und der andere entgegengesetzt dazu. Wenn er-
gdnzt wird, daB nach dem Prinzip von Pauli in einem Atom nicht 2 Elektronen
vorkommen kénnen, die in allen Charakteristiken bereinstimmen, ist die
Méglichkeit zur Begriindung der maximalen Anzahl der Elektronen jeder
Schale gegeben.
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Zur Veranschaulichung der unterschiedlichen Niveaus sind Symbole geeig-
net. Danach werden die Elektronen als Pfeile in Kdstchen angegeben. Jedes
Kéastchen kann nicht mehr als zwei entgegengesetzt gerichtete Pfeile ent-
halten.
Die Kenntnisse Uber die GesetzmdBigkeiten der Elektronenkonfiguration
der Atome gestatten ein tiefes Erfassen des Periodensystems der Elemente.
“In der 1. Periode stehen Elemente, die in den Atomen 1s-Elektronen enthalten.
Da die Elektronenanzahl in dieser Schale nicht gréBer als 2 sein kann, be-
trdgt auch die Anzahl der Elemente in dieser Periode 2. Bei den Elementen
der 2. Periode ist die Auffillung der 1. Schale in den Atomen ‘abgeschlossen.
Es erfolgt die Besetzung von 2s- und 2p-Orbitalen. Die Aufmerksamkeit der
Schiiler ist dabei auf folgende Zusammenhdnge zu lenken: “
Die Auffillung einer Schale mit Elektronen beginnt stets mit einem s-Orbital.
Nachdem in diesem Orbital zwei gepaarte Elektronen enthalten sind, wird
mit der Auffiillung der p-Orbitale begonnen.
Bei der Auffillung der p-Orbitale ordnen sich die hinzukommenden Elek-
tronen zundchst so an, daB ihre Spins in die gleiche Richtung weisen. Erst
wenn jedes Orbital einfach besetzt ist, kommt es zum Einbau des 2. Elek-
trons. Die Elektronenanzahl der 2. Schale betrédgt 8. Deshalb umfaBt die 2.
Periode 8 Elemente. Die AuBenschale des Stickstoffatoms zum Beispiel enthlt
2 Elektronen im 2s-Orbital und 3 Elektronen in drei 2p-Orbitalen. Die hantel-
formigen p-Orbitale sind ldngs der drei rdumlichen Koordinatenachsen
angeordnet und ragen mit ihren Enden ausder Peripherie des Atoms heraus
(Abb. 28). Beim Neonatom sind sowoh| beide 2s-Elektronen als auch alle
sechs 2p-Elektronen gepaart. Es liegt eine stabile Elektronenkonfiguration
aus 4 Zweielektronenwolken groBer Elektronendichte vor.
Bei den Elementen der 3. Periode ist die vollstdndige Auffiillung der 3. Schale
zu erwarten. Dem wirde die Elekironenanzahl 2 + 6 4+ 10 = 18 ent-
sprechen. Wenn jedoch die 3. Schale eine AuBenschale ist, tritt eine Ver-
zégerung in der Besetzung auf. Es werden zundchst nur 8 Elektronen
(2 + 6 =8) aufg ymen. Damit umfaBt diese Periode 8 Elemente.
GroBere Schwierigkeiten bereitet es, den Schillern den Aufbau der 4. Periode
zu erkldren. Der Anfang ist der 3. Periode analog. Beim Kaliumatom tritt
in der 4. Schale ein Elektron auf. Das néchste Element (Kalzium) besitzt
2Elektronen in der AuBenschale des Atoms. Beim Element mit der Ordnungs-
zahl 21 (Skandium) wird der Aufbau der AuBenschale im Atom unterbrochen
und der Ausbau der 3. Schale fortgesetzt. Die Elektronenanzahl, um die
diese Schale vervolisténdigt wird, betrdgt 10. Erst danach kommt es zur
weiteren Auffillung der 4. Schale bis auf 8 Elektronen. Die Elektronenauffiil-
lung in den Atomen der Elemente in der 4. Periode Bt sich schematisch wie
folgt zusammenfassen:

2 Elektronen + 10 Elektronen + 6 Elektronen
in der 4. Schale in der 3. Schale in der 4. Schale
(s-Elektronen) (d-Elektronen) (p-Elektronen)

Danmit erreicht die 4. Periode die Anzahl von 18 Elementen. Fir die Atome
der Elemente in der 5. Periode ist eine analoge Elektronenauffillung cha-
rakteristisch. ’
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Fir ein tiefergehendes Verstindnis des Periodensystems der Elemente ist
auf die Elemente der 6. Periode einzugehen. Bei den El ten der 6. Periode
erfolgt nicht nur ein Ausbau der vorletzten Schale mit 10 Elektronen, sondern
auch der drittletzten Schale beziehungsweise der 4. Schale vom Kern aus
gesehen mit 14 Elektronen. Somit umfaBt diese Periode 2 + 10 4 14 + 6 =
= 32 Elemente.

In bezug auf die Anzahl der EI te in den einzel Perioden ergibt sich
folgende GesetzmdBigkeit: 1
1. Periode 2 Elemente (2-1?)

2. und 3. Periode 8 Elemente (2 -2?)
4. und 5. Periode 18 Elemente (2 - 32)
6. und 7. Periode 32 Elemente (2 - 4?)

lede Periode beginnt mit einem Element, das in der AuBenschale des Atoms
1 Elektron enthdlt, und wird durch ein Element mit 8 Elektronen in der
AuBenschale des Atoms abgeschlossen. Eine Ausnahme bildet die 1. Periode,
an deren SchluB ein Element mit 2 AuBenelektronen im Atom steht.

Aus einer derartigen Behandlung des Periodensystems der Elemente geht
hervor, daB in den groBen Perioden zwei Arten von Elementen anzutreffen
sind:

Zur ersten Art von Elementen gehéren solche Elemente, die in der duBeren
Schale der Atome bis 2 Elektronen enthalten (s-Elemente) und Elemente mit
3 bis 8 AuBenelektronen in den Atomen (p-Elemente). Diese Elemente sind
Hauptgruppenelemente. In jeder Periode mit Ausnahme der 1. Periode gibt
es nicht mehr als acht solcher Elemente.

Die zweite Art von Elementen umfaBt solche Elemente, bei deren Atomen die
Auffillung der vorletzten Schale von 9 auf 18 Elektronen (4. bis 7. Periode)
sowie auBerdem der drittletzten Schale von 19 auf 32 Elektronen (6. und
7. Periode) erfolgt. Die Mehrzahl dieser Elemente hat 2 AuBenelektronen
im Atom. Es handelt sich um die Nebengruppenelemente. lhre Anzahl
betrégt in der 4. und 5. Periode je 10 Elemente (d-Elemente) und in der 6. und
7. Periode je 10 Elemente (d-Elemente) sowie je 14 Elemente (f-Elemente).
Wenn die Schiller mit den Formen der s- und p-Orbitale bekannt gemacht
werden, diirften sie ohne gréBere Miihe die Darstellung der Elektronen-
verteilung in den Atomen durch die Kdstchenschreibweise erfassen. Die
Schiler werden auch das Aufbauprinzip des Periodensystems der Elemente
unter Beriicksichtigung der Elektronenkonfiguration in den Atomen be-
greifen (Abb. 29). Es ist nicht nétig, im Rahmen des Chemieunterrichts auf
die Formen der d- und f-Orbitale einzugehen. Es geniigt, das allgemeine
Prinzip der Auffillung der Schalen mit diesen Elektronen anzugeben und
auf die komplizierten Formen der Orbitale hinzuweisen.

Die Behandlung der g ten Grundlagen des Atombaus der Elemente
bereitet den Schillern keine besonderen Schwierigkeiten. Die Schiler er-
langen Klarheit dariber, daB zur vollstindigen Charakterisierung der Atome
nicht nur die Elektronenanzahl der AuBenschale, sondern auch die Verteilung
der AuBenelektronen auf die Orbitale, der Unterschied zwischen dem
Energieniveau der betreffenden Elektronen sowie die Form der Orbitale
und ihre rdumliche Orientierung gehért.
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Nach Einfihrung der Begriffe gepaartes und ungepaartes Elekiron ist eine
Veranschaulichung des Atombaus in folgender Form zweckmaBig:

1. Periode H. :He
2. Periode Li. Be: B C N O -F: :ﬁe:

3. Periode  Na- Mg: Al: -S.i:. P .S .Gl dAr:

Gepaarte Elektronen werden durch Doppelpunkie, ungepaarte Elektronen
durch Einzelpunkte dargestellt. Diese Formeln stehen nicht im Widerspruch
zu den weitergehenden Beschreibungen der Elektronenkonfiguration der
Atome. Die vereinfachte Formel fiir die Besetzung der AuBenschale des Bor-
atoms zum Beispiel beinhaltet, daB die beiden s-Elektronen gepaart sind
und das p-Elekiron ungepaart ist. Bei der Anwendung dieser Formeln wird
auBerdem die Mdglichkeit einer VergroBerung der Anzahl der ungepaarten
Elektronen durch Anregung der Beryllium-, Bor- und Kohlenstoffatome
deutlich.

<Be. .B. «Cs

Anzahl der

Periode Elemente

1 2

2 8

3 L)

4 18

5 18

6 32

7 (3B

Abb. 29 Elektronenkonfiguration
in den Atomen der Elemente verschiedener Perioden des Periodensystems
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Den Schiilern ist bekannt, daB die Anzahl der AuBenelektronen der Ele-
mente der 2. Periode nicht Gber 8 Elektronen beziehungsweise 4 Elektronen-
paare hinausgehen kann. Deshalb werden die Elektronen als Punkte auf
4 Seiten des Elementsymbols angeordnet. Fir die Atome der Elemente Stick-
stoff, Saverstoff und Fluor fiihrt eine Umverteilung der AuBenelektronen nicht
zur VergroBerung der Anzahl der ungepaarten Elektronen.

Behandlung der unpolaren Atombindung

Die Atombindung ist nicht nur fiir viele Elemente, sondern auch fiir die
Mehrzahl der chemischen Verbindungen charakteristisch. Deshalb sollte
die Behandlung der Theorie der chemischen Bindung mit dieser Bindungsart
begonnen werden. Zu den einfachsten Molekiilen mit Atombindung gehért
das Wasserstoffmolekiil. Die Schiller sollten danach gefragt werden,
warum sich jeweils 2 Wasserstoffatome zu einem Molekiil vereinigen und
nicht als einzelne Atome aufireten. Die Antwort auf diese Frage ergibt sich
aus der Tatsache, daB bei der Bildung von 1 mol Wasserstoff 431 kJ oder
103 kcal frei werden und folglich Wasserstoffmolekiile stabilere Gebilde als
die Wasserstoffatome sind.

Wodurch erreicht das Wasserstoffmolekiil die groBe Stabilitdt? Bei geni-
gender Anndherung zweier Wasserstoffatome geht eine Uberlappung ihrer
Elektronenwolken vonstatten. Im Bereich zwischen den Atomkernen ver-
gréBert sich infolge dieser Uberlappung die Elektronendichte. Das ruft ein
Anwachsen der Anziehungskréfte zwischen positiven und negativen Ladun-
gen hervor. Das Anwachsen eben dieser Anziehungskréfte ist mit der Frei-
setzung einer betrdchtlichen Energiemenge verbunden und fihrt zur Ent-
stehung einer chemischen Bindung. '

H4++-H—->H:H AH= — 431kl mol-?

Das symmetrisch zu den beiden Atomkernen angeordnete Elektronenpaar
weist zwischen den Atomkernen ein Gebiet erhdhter Dichte der Elektronen-
wolke auf.

Es sollten sich Uberlegungen dariiber anschlieBen, warum sich Heliumatome
nicht zu einem zweiatomigen Molekiil vereinigen. Nach diesen Beispielen
kann zur Betrachtung der Bindungen zwischen den Atomen der Elemente der
2. Periode ibergegangen werden. Bei der Begriindung der groBen Stabilitit
der Elektronenkonfiguration in Atomen der Edelgase ist zu beriicksichtigen,
daB alle Elektronen der Edelgasatome gepaart sind.

Die Atombindung im Fluormolekiil entsteht durch Vereinigung der beiden
ungepaarten Elektronen der Fluoratome:

:I':'- + -l':.: =

Chemische Bindungen zwischen Sauerstoff- und Stickstoffatomen kommen
ebenfalls durch Vereinigung ungepaarter Elektronen zustande.
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Die Verbindung von Atomen der Elemente zu zweiatomigen Molekiilen
geht also durch Z hluB einzel ungepaarter Elektronen vor
sich. Im Ergebnis dieses Vorgangs hat jedes Atom eine stabile Elektronen-
anordnung aus 2 Elektronen (im Wasserstoffmolekiil) oder 8 Elektronen
(in den Molekiilen der anderen Elemente). Dabei sind die Atome in den
Molekiilen des Wasserstoffs und Fluors durch ein gemeinsames Elektronen-
paar, in Saverstoffmolekillen durch zwei und in Stickstoffmolekiilen durch
drei gemei Elektr: paare verbunden. Jedes bindende Elektronen-
paar zwischen den Atomen kann durch einen Strich dargestellt werden.

H—H F——-F :0=0: :N=N:

Die Anzahl der gemeinsamen Elekironenpaare ist gleich der Anzahl der
chemischen Bindungen. In Wasserstoff- und Fluormolekiilen sind die Atome
nur durch eine Einfachbindung verbunden. Die Bindung im Saverstoff-
molekil ist eine Doppelbindung. SchlieBlich sind die Atome im Stickstoff-
molekil durch eine Dreifachbindung miteinander verkniipft.

Die Erkldrung der Molekiilstrukturen auf der Grundlage der Valenz-
Bindungs-Methode spiegelt fir Saverstoff nicht alle Besonderheiten wider.
Die Feststellung, im Saverstoffmolekiil seien die Atome durch eine Doppel-
bindung verbunden, muB in diesem Fall so verstanden werden, daB die An-
zahl der Elektronen in bindenden Molekiilorbitalen um 4 gréBer ist als die
Anzahl der lockernden Elektronen. Das entspricht formal.2 Elektronen-
paaren.

Eine weitaus vollkommenere Methode zur Beschreibung der Molekiilstruktur
ist die Molekiilorbital-Methode. Jedoch bereitet die Behandlung der Molekil-
orbital-Methode im Rah des Chemieunterrichts groBe Schwierigkeiten.
Der Lehrer sollte aber im Unterricht-deutlich auf die Grenzen der Valenz-
Bindungs-Methode hinweisen.

Die Behandlung des Stickstoffmolekiils bietet die Méglichkeit, die Mehrfach-
bindung eingehender zu erldutern. Die Schiiler sollten veranlaBt werden,
die Anordnung der drei hantelférmigen p-Orbitale im Stickstoffatom schema- -
tisch darzustellen (Abb. 30) und dann die Entstehung eines Stickstoffmolekiils

Abb. 30 E h n Atombind

VO g
durch Uberlappung von px-, py- beziehungsweise pz-Orbitalen

64



Abb. 31 Schematische Darstellung
der ¢-Bindung und der n-Bindungen
im Stickstoffmolekiil

schwarze Gerade: o-Bindung
schwarze Punkte: Atomkerne

blave Ebenen: Uberlappungsbereiche
von py- und ps-Elektronen

durch Uberlappung der Orbitale zweier Stickstoffatome zu beschreiben.
Die Veranschaulichung einer derartigen Uberlappung kann auch nach
einer schematischen Darstellung erfolgen (Abb. 31). Bei Anndherung der
ldngs der x-Achse orientierten Orbitale kommt es zu einer Uberlappung
lings der Kernverbindungslinie. Die Bindung ist eine o-Bindung. Es wird
hervorgehoben, daB eine derartige Bindung sowohl fiir das Wasserstoff-
und das Fluormolekil als auch fir alle anderen zweiatomigen Molekiile
typisch ist, in denen Atome durch eine Einfachbindung miteinander verknipft
sind. Es muB auBerdem gesagt werden, daB die ¢-Bindung aus ungepaarten
s-Elektronen zweier Atome (s-s-Bindung) oder aus einem s-Elektron eines
Atoms und einem p-Elektron des anderen Atoms (s-p-Bindung) sowie aus
zwei p-Elektronen gleicher oder verschiedener Atome (p-p-Bindung) entsteht.
Bei einer Uberlappung der p-Orbitale ldngs der z-Achse ergeben sich zwei
Uberlappungsbereiche, die auf beiden Seiten der Kernverbindungslinie
angeordnet sind. Die Ebene durch die Koordinaten x und y ist Symmetrie-
ebene der Uberlappungsbereiche. Durch diese Ebene werden die Uber-
lappungsbereiche in zwei gleiche Teile geteilt. Die Bindung ist eine 7-
Bindung. Bei Uberlappung der p-Orbitale lings der y-Achse entsteht eine
zweite 7-Bindung, deren Symmetrieebene durch die Koordinaten y und x
hindurchgeht. Daraus kann der SchiuB gezogen werden, daB die 3 Bin-
dungen im Stickstoffmolekil nicht gleichwertig sind. Es liegen eine ¢-Bin-
dung und zwei z-Bindungen vor.

x-Bindungen kénnen nicht nur als Ergebnis der Uberlappung zweier p-
Orbitale entstehen, sondern auch durch Uberlappung des p-Orbitals eines
Atoms mit dem d-Orbital eines anderen Atoms (p-d-Bindung) sowie durch
Uberlappung zweier d-Orbitale (d-d-Bindung). !

Nach der Erlduterung dieser Modellvorstellingen muB herausgearbeitet
werden, daB die Atombindung ziemlich fest ist. Zur Aufspaltung aller Wasser-
stoffmolekile in 1 mol Wasserstoff in Atome sind 431 kJ (103 keal) notig.
Fir Sauerstoff betrégt dieser Wert 493 kJ (118 kcal) und fir Stickstoff 942 kJ

(225 keal).

5 [032503] . 65



1 ! |
HLH 0==0 N-=N

1 | |
431 k) - mol—? 493 kJ - mol~ 942 kJ - mol™?

Bei der Entstehung von Molekilen dieser Elemente aus Atomen wird also
Energie frei. Diese Energiemenge gibt die Festigkeit der chemischen Bin-
dung im. Molekil an und trdgt die Bezeichnung Bindungsenergie. Die
Energie, die zur Zerstdrung der chemischen Bindung im Molekil bendtigt
wird, ist die Dissoziationsenergie der Bindung. Sie ist dem Betrag nach gleich
der Bindungsenergie, dem Vorzeichen nach dieser jedoch entgegengesetzt.
Beide GroBen beziehen sich auf 1 mol des Stoffes. Fiir Wasserstoff betrdgt
die molare Bindungsenergie 431 kJ - mol-1, fir Sauerstoff 493-kl - mol-1.
Um die Bindungsenergie in einem einzelnen Molekiil zu ermitteln; ist die
molare Bindungsenergie durch die Loschmidtsche Konstante zu dividieren.
Erste Vorstellungen ber die Atombindung werden an Hand der Entstehung
zweiatomiger Molekiile einiger Elemente (Wasserstoff, Fluor, Saverstoff,
Stickstoff) vermittelt. Zweiatomige Molekiile sind auch in den Elementen
Chlor, Brom und Jod enthalten. Im Dampfzustand bestehen auch viele
andere Elemente aus zweiatomigen Molekiilen. So enthdlt beispielsweise
Phosphordampf bei einer bestimmten Temperatur Phosphormolekile Py,
die analog den Stickstoffmolekiillen N, gebaut sind. In Schwefelddmpfen
treten Schwefelmolekile S, auf, die ihrer Struktur nach den Sauerstoffmole-
killen O, entsprechen. Hervorzuheben ist auBerdem, daB die Atombindung
auch fiir solche Nichtmetalle typisch ist, die bei gewshnlichen Bedingungen
entweder kompliziertere Molekiile oder Aggregationen aus einer Vielzahl
von Atomen bilden. Dazu gehdren unter anderem die Elemente Kohlenstoff,
Phosphor und Schwefel, die bei Zimmertemperatur im festen Aggregat-
zustand vorliegen. '

Behandlung der polaren Atombindung

Als einfachstes Beispiel fiir die polare Atombindung kann die Bindung im
Fluorwasserstoffmolekiil dienen. Die Schiller kennen bereits die Symbole
fir die Wasserstoff- und Fluoratome: .

H. F

Das einzige Elekiron des Wasserstoffatoms tritt mit einem der 7 AuBenelek-
tronen des Fluoratoms — dem ungepaarten Elektron — zu einem neuen
Elektronenpaar zusammen. Das Wasserstoff- und das Fluoratom erreichen
infolgedessen stabile Elektronenkonfigurationen, eine Zweielektronen- und
eine Achtelekironenkonfiguration. Diese Erkldrung des Vorgangs ist fir
_ die Schiiler verstindlich. Gewisse Schwierigkeiten fir die Schiler ergeben
sich aus der Anordnung des bindenden Elektronenpaars in bezug auf die
Atomkerne oder aus der unsymmetrischen Form der gemeinsamen Elek-
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tronenwolke. Es muB erldutert werden, daB das bindende Elektronenpaar
im Fluorwasserstoffmolekiil mehr oder weniger zur Seite des Fluoratoms hin
verschoben ist. Die Entstehung der Bindung im Fluorwasserstoffmolekiil
1Bt sich schematisch so ausdriicken:

Heo + < F: > HiF:

Es handelt sich hier um die Formel fiir ein Fluorwasserstoffmolekil im gas-
formigen Zustand. In flissigem Fluorwasserstoff ist die Erscheinung der
Assoziation zu bericksichtigen. Monomere Molekiile HF sind fir diesen
Aggregatzustand nicht charakteristisch.

Im AnschluB daran sollten die Formeln von Molekiilen der Wasserstoff-
verbindungen des Sauerstoffs, des Stickstoffs und des Kohlenstoffs entwickelt
werden. Aus der Elektronenkonfiguration des Sauerstoff- und Stickstoff-
atoms ergeben sich die Formeln firr das Wassermolekiil (genaver das Wasser-
dampfmolekil) sowie das Ammoniakmolekil (im gasférmigen Zuystand).

H
LT .H
H' = .0: - H:0: H. 5<*N. 5« +H - H:N:H
4 H
'
H

Im Methanmolekil CH, nehmen an den Bindungen nicht nur 2, sondern alle
4 AuBenelektronen des Kohlenstoffatoms teil. Nach einer Modellvorstellung
gehen die Kohlenstoffatome bei der Reaktion mit Wasserstoff in den angereg-
ten Zustand Gber. Im Ergebnis der Anregung werden zwei gepaarte Eiektro-
nen zu Einzelelektronen.

-C: - -C.
Grundzustand angeregter. Zustand

Die Ausbildung der chemischen Bindungen im Methanmolekiil 1Bt sich wie
folgt darstellen:

H

T¢ H
H =& > H - H:CiH

4 A

1

H

Bel einem Vergleich der angefishrten Formeln fir die Molekiile von Wasser-
stoffverbindungen ist ersichtlich, daB die Anzahl der Elekironenpaare, die
das jeweilige Nichtmetallatom mit Wasserstoffatomen gemeinsam hat, in der
Reihe Fluorwasserstoff, Wasser, Ammoniak und Methan von 1 bis 4 wachst.

5*
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Aus den behandelten Beispielen ergeben sich einige SchluBfolgerungen. Die
Vereinigung von Atomen zu Molekillen kann durch Bildung gemeinsamer
Elektronenpaare erfolgen, die in Richtung eines Atoms verschoben sind.
Diese Verschiebung des Elektronenpaars wird gewdhnlich in den Formeln
nicht zum Ausdruck gebracht. Der Grad der Verschiebung des bindenden
Elektronenpaars hdngt von den Eigenschaften des Nichtmetalls ab. Je weni-
ger deutlich die nichtmetallischen Eigenschaften des Elements ausgeprdgt
sind, desto geringer ist die Verschiebung. So ist in der Reihe der Wasser-
stoffverbindungen Fluorwasserstoff, Wasser, Ammoniak und Methan die
groBte Verschiebung des bindenden Elektronenpaars in den Molekilen der
Fluorverbindung und die geringste Verschiebung in den Molekiilen der
Kohlenstoffverbindung vorhanden.

In den Molekiilen der genannten Verbindungen liegen polare Atombindungen
vor. Die bindenden Elektronenpaare werden in den Formeln der Verbin-
dungen durch Striche angegeben.

H H

S | - |
H—F: H—O: H—N—H H—C-H

A = | ]

H H

Aus dieser Darstellung geht hervor, daB die Fluor-, Sauerstoff-, Stickstoff-
und Kohlenstoffatome von 4 Elektronenpaaren (8 Elektronen) umgeben sind
und das Wasserstoffatom dagegen nur von 1 Elektronenpaar, das etwas in
Richtung des anderen Nichtmetallatoms verschoben ist.

Von den 4 Elektronenpaaren, die das jeweilige Nichtmetallatom in den Ver-
bindungen umgeben, sind beim Fluoratom 3 Elektronenpaare einsam. Nur
1 Elektr: paar ist gemei , bindendes Elektronenpaar. Das Sauver-
stoffatom besitzt im Wassermolekiil zwei einsame und zwei gemeinsame
Elektronenpaare. Im Ammoniakmolekil hat das Stickstoffatom ein ein-
sames Elektronenpaar und drei gemeinsame Elektronenpaare. Das Kohlen-
stoffatom im Methanmolekil schlieBlich weist vier gemeinsame Elektronen-
paare auf. Einsame Elektronenpaare sind beim Kohlenstoffatom nicht vor-
handen.

Die Behandlung der polaren Atombindung kann durch ausfiihrliche Angaben
zur Uberlappung von Orbitalen verschiedener Atome ergdnzt werden.
Die Erlduterungen miBten im AnschluB an die Erklérung der chemischen
Bindung im Fluorwasserstoffmolekil als Folge der Uberlappung des s-Orbi-
tals des Wasserstoffatoms mit dem p-Orbital des Fluoratoms erfolgen
(Abb. 32).

In Molekiilen mit ynpolarer Atombindung sind symmetrische Molekilorbitale
enthalten, welche die Kerne beider Atome umgeben. In Molekilen mit
pclarer Atombindung ist das Molekilorbital zur Seite eines Atoms hin aus:

Abb.32 E h einer s-p-g-Bind
im Fluorwasserstoffmolekil

durch Uberlappung

eines s-Orbitals und eines p-Orbitals
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Abb. 33 Formen der f
Molekiilorbitale vom
Wasserstoffmolekiil und vom
Fluorwasserstoffmolekiil

gezogen (Abb. 33). Die auftretende Verschiebung wird gelegentlich iiber
den El A, bol h .

geg 1

26~
o+ o6~ ot Q 6+

Die Stabilitdt der polaren Atombindung 1dBt sich mit Hilfe der betreffenden

Bindungsenergie erkldren. Zur Aufspaltung aller Bindungen zwischen den

Wasserstoff- und Fluoratomen in 1 mol Fluorwasserstoff sind 565 kJ erforder-

lich. Bei der Bildung von 1 mol Fluorwasserstoff aus Atomen werden also

565 ki frei. : ‘
H+ F—HF AH= — 565kJ - mol-!

Die Bindungsenergie einer Sauerstoff-Wasserstoff-Bindung im Wasser-
molekil betrdgt fiir 1 mol Wasser 460 kJ und einer Stickstoff-Wasserstoff-
Bindung im Ammoniakmolekil fir 1 mol Ammoniak 387 k. Die angefihr-
ten molaren Bindungsenergien lassen sich in folgender Form veranschauli-
chen:

H

H
T : _|_—460 k] mol-l | -- — -387 kJ.mol-
H-F: H--O: HAN!H -

565k mol-1 460K . mol-t g

|
387 kJ - mol~1 ~
387 kJ - mol~!

Die Festigkeit der polaren Atombindung in den Molekilen féllt demnach von
Fluorwasserstoff HF iiber Wasser H,O nach Ammoniak NH,. F

Bei der Behandlung der polaren Atombindung in Molekillen der Sauerstoff-
verbindungen sollte das Kohlendioxidmolekil im Mittelpunkt stehen.

:0=C=0:

Das Kohlenstoffatom ist von vier gemei 1 Elektronenpaaren umgeben.
Den Schiilern muB klar werden, daB die Anzahl der chemischen Bindungen
eines Afoms mit einem anderen Atom beziehungsweise mit anderen Atomen
mit der Anzahl der gemeinsamen Elektronenpaare ibereinstimmt.

Die Schijler kdnnen auch veranlaBt werden, die Formel des Molekils von
Distickstofftrioxid N,O, in ausfihrlicher und vereinfachter Form zu ent-
wickeln. ‘

:O::FI:'C'):KI::O: :0=f-i—6—ﬁ=0:
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Behandlung der
koordinativen Bindung

Eine groBe Anzahl von Bindungen entsteht nach dem Donator-Akzeptor-
Mechanismus. Deshalb missen den Schillern im Rahmen der Behandlung
von Grundlagen der chemischen Bindung el tare Vorstellungen iiber den
Mechanismus der Entstehung dieser Bindung vermittelt werden. Das kann
am Beispiel des Kohlenmonoxids CO geschehen. Dabei ist zu beachten, daB
in diesem Fall die Valenz-Bindungs-Methode kein vollstindiges, alle Eigen-
schaften charakterisierendes Bild ergibt, daB hier die Molekilorbital-Methode
vollkommenere Schliisse zuldBt.

Wenn die beiden ungepaarten Elektronen des Kohlenstoffatoms im Grund-
zustand gemeinsame Elektronenpaare mit den zwei ungepaarten Elektronen
eines Saverstoffatoms bilden, umgeben das Kohlenstoffatom ‘6 und das
Saverstoffatom 8 Elektronen. )

:& + .0z > :C1:0:

Folglich erreicht das Kohlenstoffatom hier keine stabile Elektronenkonfigu-
ration. Nur wenn ein einsames Elektronenpaar des Sauverstoffatoms zu
einem gemeinsamen Elektronenpaar wird, erhalten beide Atome eine stabile
Elektronenanordnung (Oktett).

:C O
Nach dieser Formel sind das Kohlenstoffatom und das Sauverstoffatom im Koh-
lenmonoxidmolekil durch drei chemische Bindungen miteinander verknipft.
Zwei der drei gemeinsamen Elektronenpaare entstehen aus Elekironen bei-
der Atome. Das dritte Elektronenpaar gehérte vorher dem Sauerstoffatom
allein.
Das Saverstoffatom ist Donator eines Elektronenpaars fiirr das Kohlenstoff-
atom, und das Kohlenstoffatom ist Akzeptor des Elektronenpaars. Diese
chemische Bindung, die durch ein einsames Elektronenpaar eines der Atome
entsteht, hat die Bezeichnung Donator-Akzeptor-Bindung. Sie heiBt auch
koordinative Bindung. Im Kohlenmonoxidmolekiil ist das Kohlenstoffatom
demhach durch zwei polare Atombindungen und eine koordinative Bindung
mit dem Saverstoffatom verbunden. Die koordinative Bindung wird als
Pfeil gekennzeichnet, der vom Donator zum Akzeptor weist. !

{C=0:
Die Aufmerksamkeit der Schiler kann auf eine gewisse Analogie zwischen
der Struktur des Kohlenmonoxidmolekiils und der Struktur des Stickstoff-
molekils gelenkt werden. In den AuBenschalen der Atome beider Molekiile
befinden sich insgesamt 10 Elektronen. In beiden Molekilen liegt eine Drei-
fachbindung vor. Die Energie fiir die Aufspaltung aller Bindungen in 1 mol
Kohlenmonoxid betréagt 1070 kl - mol-1 (256 kcal - mol-1).
Es ist zu beachten, daB sich die koordinative Bindung von der Atombindung
nur dem Bildungsmechanismus nach, aber nicht hinsichtlich der Eigen-
schaften unterscheidet. Alle 4 Bindungen im Ammonium-lon NH; sind gleich-
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artig, ungeachtet dessen, daB drei davon nach dem Austauschmechanis-
mus und die vierte nach dem Donator-Akzeptor-Mechanismus entstehen.
Diese Betrachtungen zur koordinativen Bindung miissen natiirlich erweitert
werden. Das gilt zum Beispiel fiir die Entstehung des Hydronium-lons beim
Lésen von Sduren in Wasser oder fir die Hydratation der lonen einiger
Metalle, die unter anderem beim L&sen von Salzen in Wasser vor sich geht.
Auch die Behandlung der Eigenschaften des Ammoniaks (Entstehung des
Ammonium-lons) gehort dazu.

Die Schiiler sollen erkennen, daB chemische Bindungen nicht nur durch
Vereinigung von Elektronen beider Atome, sondern auch durch einsame
Elektronenpaare nur eines Atoms zustande kommen kénnen. Deshalb ver-
mag zum Beispiel das Stickstoffatom, das auf Grund seiner drei ungepaarten
Elektronen drei Bindungen mit Wasserstoffatomen eingeht, noch eine vierte
Bindung mit einem Teilchen (Molekdl, lon) zu bilden, das Elektironenmangel
aufweist. Diese elementaren Vorstellungen férdern auch das Verstdndnis
dafiir, daB Stickstoffatome ebenso wie die Atome der anderen Elemente der
2. Periode des Periodensystems nicht mehr als 4 Atombindungen eingehen
kénnen. In der AuBenschale der Atome dieser Elemente existieren nur
4 Valenzorbitale.

Behandlung der Gerichtetheit
chemischer Bindungen

Bei der Behandlung der Atombindung ist es erforderlich, die Aufmerksam-
keit der Schiler auf folgende Besonderheiten zu lenken:

1. Die Atombindung wurde am Beispiel der Molekiile solcher Elemente und
Verbindungen der Elemente der 2. Periode betrachtet, die bei Zimmer-
temperatur gasférmig sind. Atombindungen liegen in Molekilen einiger
elementarer Stoffe, in Molekilen von Wasserstoffverbindungen der Nicht-
metalle, in Molekiilen einiger Sauerstoffverbindungen der Nichtmetalle sowie
einer Reihe von Verbindungen der Nichtmetalle untereinander vor.

2. DieVorstellungen iiber den Mechanismus der Entstehung einer chemischen
Bindung diirfen nicht ohne weiteres auf alle Nichtmetallverbindungen der
Elemente der 3. und 4. und der folgenden Perioden Ubertragen werden, weil
die betreffenden Molekiile in einzelnen Fdllen komplizierter sind als sich das
mit Hilfe gewdhnlicher Formeln wiedergeben 1dBt und in anderen Fdllen
diese Stoffe iiberhaupt keine Molekilstruktur besitzen. AuBerdem fihrt das
Auftreten unbesetzter d-Orbitale bei den Atomen der Elemente dieser Peri-
oden zu Besonderheiten bei der Ausbildung von Bindungen mit Atomen an-
derer Elemente, die im Chemieunterricht nicht zu behandeln sind.

Fir viele Verbindungen reichen Angaben dariber aus, welche Art der chemi-
schen Bindung vorliegt und in Richtung welchen Atoms das Elektronenpaar
verschoben ist. Das gilt nicht nur fir Verbindungen aus zwei Nichtme-
tallen, sondern auch fir Metallverbindungen (Oxide, Halogenide, Sul-
fide). Die Verwendung von Strukturformeln fir diese Stoffe kann nicht als
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Abb. 34 Fldchenform und Pyramidenform von Molekiilen der Zusammensetzung AB;

zweckmdBig angesehen werden. Die Strukturformeln stehen im Wider-
spruch zur tatséichlichen Struktur dieser Stoffe.

3. Die Strukturformeln der Molekile spiegeln die Anordnung der Atome
zueinander nur fiir zweiatomige, lineare Molekile, wie Molekiile von Wasser-
stoff, Fluor, Chlor, Stickstoff, Chlorwasserstoff und Bromwasserstoff, richtig
wider. Fir andere Molekile sind verschiedene Konfigurationen mdglich.
Dreiatomige Molekiile k& eine lineare (Kohlendioxid, Kohlendisulfid)
oder eine nichtlineare Form (Wasser, Schwefeldioxid) haben. Ein vier-
atomiges Molekil kann entweder eine ebene oder eine pyramidale Form
aufweisen (Abb. 34). Die Fldchenform ist beispielsweise fir das Schwefel-
trioxidmolekil charakteristisch. Pyrumldenform haben Ammoniakmolekiile
und Molekile von Phosphorwasserstoff und Arsenwasserstoff. Auch fir das
Phosphormolekil P, trifft diese Form zu. Molekile des Typs AB, haben mei-
stens eine tetraedrische Form (Abb. 35).

Abb. 35 Tetraederstruktur eines Molekiils
der Zusammensetzung AB,




Fir die Vermlﬁlung von Kenntnissen iiber Molekilstrukturen und die Ent-

wicklung des rdumlichen Vorstell égens ist der Einsatz von Modellen
angebracht. Damit aber nicht dle Vorstellung entsteht, die Atome seien
Kugeln, die in den Molekiilen an Stangen befestigt sind, mi die Schiler

bei der Demonstration von Modellen auf die begrenzte Aussagekraft von
Modellen hingewiesen werden. Neben einfachen Modellen ist die Verwen-
dung auch solcher Modelle niitzlich, welche die Uberlappung von Orbitalen
der Atome und ihre gegenseitige Anordnung im Molekiil darstellen (Abb. 36).
Auf eine Erkldrung der Molekilstruktur kann am Beispiel der Entstehung
der chemischen Bindung im Wassermolekiil eingegangen werden. Dabei
sollte nicht begriindet werden, warum der Valenzwinkel gréBer als 90° ist.
Es geniigt ein Hinweis darauf, daB das Molekiil etwas qualitativ Neves im
Vergleich zu den Ausgangsatomen ist.

4. In Abhdngigkeit von der rdumlichen Konfiguration und vom Grad der
Polaritdt der Bindung kann die Verteilung der elektrischen Ladungen (der
Kerne und der Elekironen) im Molekil symmetrisch und unsymmetrisch
sein. Liegt symmetrische Anordnung vor, fallen die Zentren der positiven
und negativen Ladungsschwerpunkte zusammen. Solche Molekile sind
unpolare Molekiille. Bei unsymmetrischer Anordnung fallen die Ladungs-
schwerpunkte nicht zusammen. In diesem Fall liegen polare Molekiile vor.
Treten in einem Molekil polare Bindungen duf, kann das Molekil polar
(Wasser) oder unpolar (Kohlendioxid) sein.

Der EinfluB der rédumlichen Anordnung der Atome und der Polaritét der
Bindung auf die Molekiilsymmetrie 1dBt sich durch verschiedene Darstellun-
gen aysdriicken (Abb. 37). Fir die ersten 3 Molekiile fallen die Zentren der

i Molekiil- -
Bezeichnung | ¢ o84 | Strukturformel | Molekuimodelle
=

Wasserstoff | H, H—H (3 )

0
Wasser H, 0 W ~y

H

N —_

Ammeniak NH, |H7/ H
H

Abb. 36 'Verschiedene Darstellungsformen der Molekile einiger Stolfe
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Cl—ocl 0Z=C=0

Abb. 37 EinfluB der
rdumlichen Anordnung der
Atome und der Polaritét der
Atombindungen auf die
Molekiilsymmetrie

oben: unpolare Molekiile
#=1,04D «#=1,84D u=1,46D unten: polare Molekiile

positiven und negativen Ladungsschwerpunkte zusammen, die betreffenden
Molekiile sind unpolar. Aus den drei folgenden Darstellungen geht eine un-
gleichmdBige Verteilung der Ladungen in den Molekiilen hervor. Die Zen-
tren der positiven und negativen Ladungsschwerpunkte fallen hier nicht zu-
sammen. Es handelt sich um polare Molekiile.

Aus den angefihrten Darstellungen wird deutlich, daB alle zweiatomigen
Molekiile der Zusammensetzung AB polar sind. Die Polaritdt der Molekile
der Zusammensetzung AB, und AB; hidngt vom Vorhandensein einsamer
Elektrqnenpaare beim Atom A ab. Aus der Formel, in der die Verteilung der
Elektronen der AuBenschale angegeben wird, ist eine Voraussage méglich,
ob das betreffende Molekil polar oder unpolar ist. Im Kohlendioxidmolekul
zum Beispiel hat das Kohlenstoffatom keine einsamen Elekironenpaare
(unpolares Molekiil). Im Wassermolekiil besitzt das Sauerstoffatom zwei
einsame Elekironenpaare (polares Molekiil). Auch das Stickstoffatom im
Ammoniakmolekil verfiigt iiber ein einsames Elektronenpaar (polares Mole-
kil). Wenn die Schiller dann die Formel fir Schwefeltrioxid aufstellen,
kénnen sie selbst auf das Fehlen eines polaren Molekiils schlieBen. Im Tetra-
chlormethanmolekiil ist das Kohlenstoffatom durch 4 Elektronenpaare mit
4 Chloratomen verbunden. Da einsame Elekironenpaare beim Kohlenstoff-
atom im Tetrachlormethanmolekiil CCl, nicht vorkommen, handelt es sich
um ein unpolares Molekil.

Eine dauerhafte Aneignung der erdrterten Probleme erfordert Ubungen
zur Entwicklung von Fdhigkeiten und des Denkens der Schiiler bei der Er-
ledigung selbsténdiger Arbeiten. Es sind solche Beispiele auszuwihlen, die
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gleichzeitig die bewuBte Aneignung im Unterricht verbessern und nicht im
Widerspruch zur Wissenschaft stehen. In die Ubungen sollten eingeschlossen
sein: .

1. Aufstellen von Formeln fiir die Molekiilstruktur

von Elementen wie

Fluor (gasf.), Chior (gasf.), Brom (dampff.), Jod (dampff.) und

von Verbindungen wie

Fluorwasserstoff, Chlorwasserstoff, Bromwasserstoff, Jodwasserstoff, Was-
ser, Schwefelwasserstoff, Selenwasserstoff, Ammoniak, Phosphorwasser-
stoff, Arsenwasserstoff, Methan, Tetraflosormethan, Tetrachlormethan,
Kohlendioxid, Kohlendisulfid

2. Bestimmung der Richtung fiir die Verschiebung der bindenden Elektronen-
paare in Molekiilen dieser Verbindungen

3. Bestimmung der Anzahl der chemischen Bindungen zwischen den Atomen
im Molekl ¢

4, Bestimmung der Polaritit eines Molekiils bei gegebener Molekulstruktur
oder Bestimmung der Molekilstruktur auf der Grundlage der Struktur-
formel

Behandlung der lonenbeziehung

Die Erlduterung der lonenbeziehung bildet den AbschluB einer ersten Etappe
der Vermittlung von Wissen iiber die chemische Bindung.

Die Bildung einer Verbindung mit lonenbeziehung |dBt sich am Beispiel der
Wechselwirkung von Natrium mit Fluor beschreiben. Der Atombau dieser
Elemente kénnte zu der Vermutung fiihren, daB bei hinreichender Anndhe-
rung der Atome eine Vereinigung der ungepaarten Elektronen und damit die
Entstehung von neuen Elekironenpaaren durch Uberlappung der einfach
besetzten Orbitale der Natrium- und Fluoratome zu stabilen Molekil-
orbitalen vor sich geht. Da sich die beiden Atome ihrem Wesen nach von-
einander unterscheiden, ist die Bindung im Natriumfluorid duBerst polar.
Im Natriumfluorid missen zwei Arten geladener Teilchen angenommen
werden. Diese qualitativ neuen Teilchen entstehen im Ergebnis einer ex-
tremen Verschiebung eines Elektrons vom Metall- zum Nichtmetallatom.
Geben Metallatome Elektronen ab, entstehen positiv geladene lonen.
Typische Nichtmetallatome nehmen Elektronen auf und wandeln sich da-
durch in negativ geladene lonen um. Im gasférmigen Zustand bilden sich
so aus Atomen typischer Metalle und Nichtmetalle Paare oder Gruppen aus
entgegengesetzt geladenen lonen, die durch elektrische Anziehungskrifte
zusammengehalten werden.

Nu~+-i=‘: — Nu*:'r::‘



Solche ,,lonenpaare’* kénnen nur bei hohen Temperaturen im Dampfzustand
existieren. Sie sind charakteristisch fir dampfférmiges Natriumchlorid,
Kalziumchlorid, Zasiumchlorid und einige andere Verbindungen.

Die Schiller wissen, daB es sich bei diesen Verbindungen bei Zimmertem-
peratur um feste kristalline Stoffe handelt. Es bietet sich deshalb an dieser
Stelle an, die Kristallstruktur dieser Stoffe zu beschreiben. Der Lehrer er-
ldutert, daB bei Herabsetzung der Temperatur ein ZusammenschluB der
lonenpaare mit einer bestimmten Orientierung der lonen zueinander vor
sich geht, daB es zur Ausbildung einer geometrisch regelmaBigen Struktur,
dem lonengitter, kommt. Auch ein Natriumchloridkristall zum Beispiel stellt
die Vereinigung einer groBen Anzahl von lonen dar. Jedes Natrium:lon
ist dabei von 6 Chlorid-lonen umgeben und jedes Chlorid-lon von 6 Na-
trium-lonen. Die Formeln dieser Verbindungen mit lonenbeziehungen miiBten
daher lauten: Na;F, Na;Cl5. ' .
Anschauliche Vorstellungen iiber die réumliche Anordnung der lonen ver-
mittelt das Kristallgittermodell des Natriumchlorids. Ein solches Modell
kann auch von Schillern aus Plastilin angefertigt werden. Neben diesen
sogenannten leeren Modellen ist die Verwendung eines Modells angebracht,
das die dichte Packung der lonen im Natriumchloridkristall wiedergibt
(7 Abb. 24, S.52). Der Einsatz von Modellen triigt zur Vertiefung der Ein-
sicht bei, daB die genannten Stoffe durch Anhéufung einer groBen Anzahl
von lonen zu Kristallen entstehen.

Die Schiler sollen erkennen, daB die lonenbeziehung am stirksten in den
Verbindungen ausgeprégt ist, die aus typischen Metallen und Nichtmetallen
gebildet werden. Dabei ist zu ergdnzen, da8 die lonenbeziehung auch in
festen Hydroxiden der typischen Metalle vorkommt (Kaliumhydroxid,
Natriumhydroxid, Rubidiumhydroxid, Zadsiumhydroxid). Zu den lonenver-
bindungen gehéren auch viele Salze saverstoffhaltiger Séduren. Das Kristall-
gitter dieser Salze besteht aus positiven Metall-lonen und negativ geladenen °
Sdurerest-lonen. Im Kaliumnitratkristall sind positive Kalium-lonen ‘und
negative Nitrat-lonen enthalten. Im Bariumkarbonatkristall befinden sich
positive Barium-lonen und negative Karbonat-lonen. Das Kristallgitter des
Kalziumsulfats besteht aus gesetzméBig angeordneten Kalzium-lonen und
Sulfat-lonen. ;

Die Formeln fiir lonenverbindungen lassen sich auch in Reaktionsgleichungen
anwenden. Als Beispiel sei die Bildung von Kalziumchlorid angefihrt:

:E|-+-Ca-+-c'fl: = :6!:'+Cu“+:él:‘

Atom Atom  Atom lon lon lon

- Ca* :Cl :‘) — [:EI Dy Cuf,*:&l:;]

lonenkristall
Ein kurzes Eingehen auf die chemische Bindung in Salzen erweist sich aus
dem Grunde als nétig, weil die Schiller zu Beginn des Chemieunterrichts
mehr oder weniger ausfihrlich mit den Eigenschaften der Verbindungen
dieser Stoffklasse bekannt gemacht worden sind. Auch ist dadurch ein
tiefes Erfassen der lonentheorie der Lésungen méglich. Ihre Behandlung
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fiihrt zur Erweiterung der Kenntnisse iiber die chemischen Eigenschaften der
Salze. SchlieBlich muB daran gedacht werden, daB die Schiiler bei der Be-
handlung des Periodensystems der Elemente die Kenntnisse ber die chemi-
sche Bindung in Salzen anwenden missen. -

Zum SchluB sollte noch auf die Festigkeit der lonenbeziehung eingegangen
und darauf hingewiesen werden, daB bei der Kristallbildung von lonenver-
bindungen betrdchtliche Energiemengen entstehen, die bei der Zerstérung
der lonengitter entsprechend aufzuwenden sind. So erfordert die Umwand-
lung des Natriumchlorids in einzelne lonen eine molare Dissoziationsener-
gie von 752 kl - mol-%. Die molare Dissoziationsenergie fir die Aufspaltung
der Bindungen im Kalziumfluorid CaF, betréigt 2578 ki - mol-1.

: Behundlung der Metallbindung

Eine kurze Beschreibung der Metallbindung ist im Chemieunterricht zweck-
mdBig, um bei den Schiilern geschlossene Vorstellungen Giber die wichtigsten
Arten der chemischen Bindung zu schaffen. Dadurch wird eine systematische
Behandlung des Periodensystems der El te, eine umf de Anwendung
ces erworbenen Wissens bei der Wertung von Fakten sowie eine stufenweise
Entwicklung von Aussagen iber die Theorie der chemischen Bindung und
iiber die GesetzmdBigkeiten der chemischen Reaktion ermdglicht.

Bei der Behandlung der chemischen Bindung in Metallen kann der Chemie-
lehrer davon ausgehen, daB Metallatome in der GuBeren Schale eine kleine
Anzahl von Elektronen (im allgemeinen bis 3 Elektronen) und noch weniger
ungepaarte Elektronen enthalten. Die Verbindung zweier Atome durch
Vereinigung dieser Elektronen kann nicht zu einer stabilen Konfiguration
wie in Nichtmetallmolekilen fihren. In Lithiumddmpfen zum Beispiel
existieren Molekiile der Zusammensetzung Li, mit der Formel Li:Li. Im
Molekil Liy wird keine stabile Achtelektronenkonfiguration erreicht. Die
Festigkeit einer solchen Bindung ist deshalb auch wesentlich geringer als
beispielsweise die Bindung in einem Wasserstoffmolekil. Die aufzuwendende
Energie zur Aufspaltung der Bindung im Molekil Li, betrdgt fir 1 mol Lithi- -
um Li, 108 kJ, dagegen 431 kJ fiir die Aufspaltung aller Bindungen eines
Mols Wasserstoff.

Zur Bildung einer stabilen Elektronenkonfiguration ist die Vereinigung einer
groBeren Anzahl von Elekironen erforderlich. Das bedingt eine gréBere
Anzahl von Atomen. Infolge ihrer geringen Masse sind die Elektronen relativ
leicht verschiebbar. Das Elektron bildet mit einem lon fiir kurze Zeit ein
Atom, um dann erneut zur ,,kollektiven‘* Benutzung abgegeben zu werden,
wobei das Atom sich wieder in ein lon umwandelt. Im folgenden Moment
wird ein Atom aus einem anderen Metall-lon und einem anderen Elektron
gebildet. Ein derartiges Bild liegt in Metallkristallen vor, die aus Atomen,
lonen und ,halbfreien* Elektronen bestehen (Abb.38). Zwischen den
Atomen eines solchen Kristalls entstehen Atombindungen, die gréBtenteils
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Abb. 38 Schematische Darstellung eines
Metallkristalls

blaue Punkte: Metallatome

blaue Punkte mit Plus-Zeichen:
Metall-lonen

schwarze Punkte mit Minus-Zeichen:
Elektronen

stdndig ihren Platz wechseln und fiir einen Augenblick die Kréfte der elek-
trischen Wechselwirkung zwischen lonen und Elektronen ersetzen. Diese
spezifische Bindung hat die Bezeichnung Metallbindung. Sie nimmt ihrem
Wesen nach eine Zwischenstellung zwischen lonenbeziehung und ‘Atom-
bindung ein. Ein Metallkristall vereinigt Atome und lonen eines Metalls
und in den Zwischenrdumen Elektronen, die wie die Teilchen eines Gases
stdndig ihren Platz wechseln (Elektronengas). I

Die Metallbindung ist fir Metalle im festen und flissigen Aggregatzustand
spezifisch. Metallddmpfe dagegen bestehen aus Atomen oder Molekiilen.
Die Metallbindung ist somit fir Einzelteilchen nicht fypisch. Die Festigkeit
der Metallbindung ist gréBer als die Bindung zwischen den Atomen in Metall-
molekilen. Bei einer Masse von 13,8 g stehen 317 ki fiir festes Lithium der
Energie von 108 kJ fijr Lithium im Molekiilzustand gegeniiber.

Verallgemeinerung der Kenntnisse
Uber Struktur und Eigenschaften der Stoffe

Bei der Enistehung aller chemischen Bindungen — Atombindung, lonen-
beziehung und Metallbindung — treten Elekironen der Atome miteinander in
Wechselwirkung. Die Atombindung wird durch Bildung von gemeinsamen
Elektronenpaaren hervorgerufen, die den beiden Atomen angehéren. Die
lonenbeziehung kommt durch elekirische Anziehungskrifte zustande, die
im Ergebnis einer starken Verschiebung der Elektronen auf die Seite der
Atome eines der Elemente entstehen. Zwischen diesen beiden Extremen der
chemischen Bindung ist eine Form der Atombindung einzuordnen, deren
Wesen durch ein gemeinsames Elektronenpaar bestimmt wird, das teilweise
in Richtung eines der Atome verschoben ist (Tab. 8). Diese Bindung ist die
polare Atombindung.

Die polare Atombindung bildet somit den Ubergang von der unpolaren
Atombindung zur lonenbeziehung. Die lonenbeziehung ist ein Extremfall
der polaren Atombindung. Auch die Metallbindung kann als Ubergangs-
form zwischen Atombindung (gepaarte Elektronen zwischen Atomen) und
lonenbeziehung (Wechselwirkung zwischen elektrisch geladenen Teilchen)
betrachtet werden.
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So wie sich die gegensétzlichen Eigenschaften der El te in den Verbin-
dungen abschwiichen, ist ein Ubergang von der Ionenbezlehung (extrem
hmenden Polaritétsgrades

polare Bindung) zur polaren Atombindung abr
zu beobachten.

Tabelle8 Z h zwischen Atombindung und | bezieh

9

Beim ZusammenschluB von Atomen ein und desselben Elements kommt es
zur Ausbildung einer unpolaren Atombind Dieser Ubergang |aBt sich

am Beispiel der Elemente der 2. Periode darstellen (Tab. 9).

Tabelle9 Chemische Bindung in den Fluorverbindungen der Elemente in der 2. Pericde

Eine analoge Verdnderung der chemischen Bind ko die Schiler
durch Vergleich der Eigenschaften von Oxiden der Elemente in der 2. Peri-
ode feststellen (Tab. 10).

Tabelle 10  Abhéngigkeit der Verdnderung von Eigenschaften einiger Oxide von der
chemischen Bindung
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Fir die Wasserstoffverbindungen der Nichtmetalle wdchst die Polaritdt der
Bindung in den Molekilen in Ubereinstimmung mit der Verstdarkung der
nichtmetallischen Eigenschaften der Elemente, wie aus der Stellung der
betreffenden Elemente im Periodensystem hervorgeht.

Verstarkung der nichtmetallischen Anwachsen der Polaritdt der
Eigenschaften ' Bindung
C N tO F CH, NH, H,0 HF
si P s cl SiH,  PH, H,S HCl
As Se Br AsHg H,Se HBr
Te J H,Te H)
At HAt

Es ist zu beachten, daB in den meisten Stoffen die chemische Bindung immer
gemischter Natur ist. Der Anteil der einen oder anderen Bindungsart hdngt
von den Eigenschaften der betreffenden Elemente ab. So wird der Grad des
lonencharakters im Natriumchlorid mit etwa 80% angegeben. Das bedeutet,
daB die Bindung im Natriumchlorid zu 80%, lonenbeziehung und zu 20%
Atombindung darstelt. In Chlorwasserstoff ist die lonenbeziehung nur mit
einem Anteil von 179, enthalten. Im Zusammenhang damit wird bei der
Beschreibung eines Stoffes im allgemeinen nur die vorherrschende Art der
chemischen Bindung genannt. '

Dabei gelten folgende Grundsitze: 3
Die Vereinigung von Atomen typischer Metalle (Metalle der I. und Il. Haupt-
gruppe) mit Atomen typischer Nichtmetalle (Nichtmetalle insbesondere der
VII. Hauptgruppe) fishrt zur Bildung von Verbindungen mit Uberwiegend
lonenbeziehung.

Beim ZusammenschluB von Atomen ein und desselben Nichtmetalls bildet
sich die unpolare Atombindung aus.

Treten schlieBlich Atome ein und desselben Metalls in Wechselwirkung, ent-
steht die Metallbindung.

In den Ubrigen Féllen bilden sich Verbindungen mit polarer Atombindung.
Der Grad der Polaritéit der Bindung kann sehr unterschiedlich sein. Der
Existenzbereich dieser Bindung erstreckt sich von Verbindungen mit stark
polarer Atombindung, die sich der lonenbeziehung ndhert (Natriumsulfid,
Magnesiumoxid), bis zu Verbindungen mit fast reiner Atombindung (Methan,
Phosphorwasserstoff, Siliziumkarbid).

Geht der Chemielehrer auf dem vorgezeichneten Weg an die Probleme
heran, vermag er den Schiilern zugleich Vorstellungen iber die Natur der
Krdfte zu vermitteln, die die Bindungen zwischen den Atomen oder lonen
bedingen. Damit gibt er natiirlich noch keine Erkldrungen fur die Struktur
der konkreten Stoffe, keine Antwort auf die Frage, warum einige Stoffe bei
normalen Bedingungen gasférmig und andere Stoffe fest sind und welche
Abhdngigkeit zwischen ihren charakferistischen physikalischen und chemi-
schen Eigenschaften und der Art der Bindung besteht. Unter diesem Aspekt
ist der Begriff chemische Bindung wie jeder andere Begriff in gewisser Hin-
sicht abstrakt. Es ist deshalb wichtig, eine Briicke fir den Ubergang vom
Abstrakten zum Konkreten zu finden.. Die Behandlung der chemischen Bin-
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dung kann ohne den Zusammenhang zwischen der Struktur typischer Stoffe
und der Bindungsart nicht als abgeschl gesehen werden. Zweck-
mdBigerweise ist dabei mit einfachen Verbindungen zu beginnen und damit
vom Einfachen zum Komplizierten iiberzugehen.

Am besten eignen sich dafiir Elemente mit stabiler Elektronenkonfiguration
inden Atomen (Zwei- beziehungsweise Achtelektronenkonfiguration).Dazu
gehdrt beispielsweise Helium, das aus Atomen besteht. Wasserstoff dag¢gen
besteht aus zweiatomigen Molekiilen. Die Anzahl der Bindungen zwischen
den Atomen der Elemente der 1. Perlode betrégt 0 beziehungswe'se 1.

Die Erlduterungen zur Struktur der elementaren Stoffe von Elementen in der
2. Periode sollten mit Neon begi , dessen Atome ebenfalls eine stabil
Elektronenkonfiguration (Achtelektranenkonfiguration) erreichen. Neon be-
steht wie Helium aus Atomen. Die Atome des Elements Fluor enthalten in der
AuBenschale 7 Elektronen und kénnen zweiatomige Molekiile bilden. Auch
Sauerstoff besteht aus zweiatomigen Molekilen, in denen die Atome durch gine
Doppelbindung miteinander verkniipft sind. Die Struktur des Stickstoffmole-
kils mit einer Dreifachbindung zwischen den beiden Stickstoffatomen ist den
Schiilern ebenfalls bekannt. Auf dieser Grundlage kann die SchluBfolgerung
gezogen werden, daB die Elemente der 2. Periode von Neon bis Stickstoff bei
normalen Bedingungen aus Atomen oder zweiatomigen Molekiilen bestehen,
die einander nur schwach anziehen. Die betreffenden Elemente sind bei
Zimmertemperatur gasférmig. Die Krdfte der intramolekularen Wechselwir-
kung Ubertreffen die intermolekularen Wechselwirkungen betréchtlich. Die
Anzahl der Bindungen zwischen den Atomen wiichst von 0 bis 3. Die Bin-
dungsenergie vergréBert sich von Fluor nach Stickstoff.

Diamant ist das Beispiel fiir die Struktur eines festen Stoffes. Ganz natiirlich
dréngt sich dabei die Frage auf, welcher Zustand unter normalen Bedin-
gungen fiir einen Stoff aus Molekiilen der Zusammensetzung C, zutrifft. . Die
Antwort auf diese Frage wiirde lauten, daB ein Stoff mit Molekiilen der Zu-
sammensetzung C, gasférmig sein muB. Die Schiler wissen aber, daB solche
Molekile unter normalen Bedingungen fiir Kohlenstoff unbekannt sind.
Molekile der Zusammensetzung C, existieren nur bei sehr hohen Tempera-
turen. Die Schiiler wissen auBerdem, daB Diamant ein sehr fester Stoff ist.
Wie sind die Kohlenstoffatome im Diamantkristall untereinander verbunden?
Die Schiiler kénnen sich ohne weiteres vorstellen, daB die Bindung zwischen
Kohlenstoffatomen wie zwischen anderen gleichartigen Atomen durch ge-
meinsame Elektronenpaare bedingt wird. Die 4 AuBenelektronen eines Koh-
lenstoffatoms kénnen 4 Atombindungen bilden, wenn sie ungepaart sind.

|
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Dieses Gebilde ist nicht stabil und zu weiterer Absdttigung mit Kohlenstoff-
atomen befdhigt. Als Ergebnis dieses Vorgangs entsteht der Diamantkristall
mit einer groBen Anzahl von Atomen, die durch Atombindungen miteinander
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verbunden sind. Die Wechselwirkungskrdfte zwischen den einzelnen Atomen
im Kristall sind im Unterschied zu den unbedeutenden intermolekularen
Wechselwirkungen in Gasen sehr groB. Der Stoff 1&Bt sich durch die Formel
[Cr] ausdriicken.

Die Elemente Fluor, Saverstoff und Stickstoff haben bei normalen Bedin-
gungen Molekilstruktur. Kohlenstoff ist als Element der IV. Hauptgruppe
ein Stoff mit Atomstruktur. Auch Bor ist bei Zimmertemperatur ein fester
Stoff, was fir eine Atomstruktur der Formel [B,] spricht. Im Periodensystem
der Elemente links von Bor stehen Beryllium und Lithium. Es handelt sich
um Metalle, in deren Kristallen Atome und lonen mit freibeweglichen Elek-
tronen in groBer Anzahl miteinander verbunden sind. Diese Kristalle lassen
sich durch die Formeln [Be,] und [Li,] symbolisieren. Die chemische Bin-
dung in den elementaren Stoffen dndert sich demnach in Abhdngigkeit von
der Stellung der Elemente im Periodensystem (Tab. 11).

Tabelle 11 Verdnderung der chemischen Bind in Abhédngigkeit von der Stellung der
Elemente im Periodensystem (Elemente der 2. Periode)

Der EinfluB der Bindungsart auf die Struktur der Stoffe kann auch am Beispiel
der Elemente in der 3. Periode verdeutlicht werden (Tab. 12).

m

der

Tabelle 12 Verénderung der chemischen Bindung in Abhdngigkeit von der S

Elemente im Periodensystem (Elemente der 3. Periode)

‘Mit VergréBerung der Periodennummer tritt also bei den Elementen der gas-
formige Zustand bei Zimmertemperatur immer weniger auf, wihrend die
Anzahl der Elemente wichst, die bei normalen Bedingungen im festen Zu-
stand vorliegen. Wahrend ein Stickstoffmolekil aus 2 Atomen besteht, 1dBt
sich die Zusammensetzung eines Molekils von weiBem Phosphor durch die
Formel P, wiedergeben. Das Sauerstoffmolekiil ist zweiatomig, Schwefel

_ Jedoch setzt sich in fester Form aus achtatomigen Molekilen zusammen. Es
treten aber bei einigen Elementen auch Molekile mit anderen Atomzahlen
auf, deshalb wurde in den Formeln der allgemeine Atomzahlindex n ver-
wendet.
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Behandlung von
Kristallgittertypen

Viele Eigenschaften der verschiedenartigen Stoffe hidngen von der Art der
chemischen Bindung ab. Bei der Beschreibung des festen Zustands, insbe-
sondere des kristallinen Zustands der Stoffe, sollte sich der Lehrer von fol-
genden Uberlegungen leiten lassen:
Vorstellungen iber die Gase und Flissigkeiten sind den Schillern aus dem
- Physikunterricht bekannt und gewdihrleisten ein Erfassen der Eigenschaften
der Stoffe in diesem Zustand. Die Behandlung des kristallinen Zustands ist
die komplizierteste Stufe der Entwicklung von Kenntnissen Uber die Stoff-
struktur.
Grundlegendes Wissen iiber den Kristallzustand der Stoffe erméglicht es, die
strukturellen Verdnderungen beim Ubergang vom festen (kristallinen) in
den fliissigen und gasférmigen Zustand der Stoffe zu erkldren:
Die Frage nach der Kristallstruktur der Stoffe ergibt sich bei der Behandlung
der einzelnen Arten der chemischen Bindung, zum Beispiel bei der Einfihrung
der lonenbeziehung und Metallbindung. Dabei muB zwangsldufig auf be-
reits Bekanntes zuriickgegriffen werden. Diese Rickkehr hat jedoch nicht
den Charakter einer Bewegung im Kreis, sondern der Bewegung auf einer
Spirale und schlieBt in sich nicht nur Wiederholung, sondern zugleich auch
Erweiterung und Vertiefung ein. Sie soll zur Festigung der Auffassungen
iber den Erkenntniswert einer Klassifizierung der Stoffe und Erscheinungen
beitragen. Auf diese Weise wird die Beziehung zwischen den Arten der
chemischen Bindung und der Feststoffstruktur deutlich und die Abhdngigkeit
der Eigenschaften der Stoffe von der-Art der enthaltenen Teilchen erkldrt.
Die Behandlung des Kristallzustands eines Stoffes sollte mit der Feststellung
beginnen, daB viele feste Stoffe durch eine bestimmte geometrisch regel-
méBige Form gekennzeichnet sind. Eine solche geometrisch regelmdBige
Form des Stoffes im festen Zustand hat die Bezeichnung Kristall, der Zustand
des Stoffes ist der Kristallzustand. Den Schiilern ist bekannt, daB die regel-
mdBige Form der Kristalle durch das Vorhandensein einer gesetzmdBigen
Orientierung der enthaltenen Teilchen (Atome, lonen, Molekile) zueinander
bedingt wird.
Die Kristalltypen (Kristallgitter) unterscheiden sich voneinander, und zwar
in Abhdngigkeit von der Art der enthaltenen Teilchen sowie der Art der
chemischen Bindung. Wenn an der Kristallbildung Molekille eines Stoffes
beteiligt sind, héngt die regelméBige Form des Kristalls offensichtlich von
einer bestimmten Orientierung dieser Molekile im Raum ab. Als Beispiel
1aBt sich die Kristallstruktur des festen Jods heranziehen, dessen Molekiile
zweiatomig sind (Abb. 39).
Die Kristallgitter aus Molekiilen werden als Molekilgitter bezeichnet. Die
Molekiile vollfihren Wérmeschwingungen in bezug auf eine Gleichgewichts-
lage. Die Struktur dieser Kristalle und die Wechselwirkung zwischen den
enthaltenen Teilchen werden von intermolekularen Krdften bestimmt.
Diese Krdfte sind schwach, deshalb haben feste Stoffe mit Molekilgitter ge-
wohnlich niedrige Schmelztemperaturen und geringe Festigkeit. Molekiil-
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Abb. 39 Kristallgitter
des Jods

gifter sind fur Elemente aus zweiatomigen Molekiilen (Jod J,, Brom Br,,
Chlor Cl,, Saverstoff O,), dreiatomigen Molekillen (Ozon O;) und vier-
ctomigen Molekilen (Phosphor P,) typisch. In den Gitterpunkten von rhom-
bischem Schwefel befinden sich achtatomige Molekiile (Sg).

Wodurch ist das Kristallgitter des Diamants gekennzeichnet, das aus Kohlen-
stoffatomen besteht? Die Untersuchung der Struktur dieses Stoffes mit Hilfe
von Réntgenstrahlen ergibt, daB die Teilchen im Kristall Kohlenstoffatome
sind. Die kovalenten Bindungen zwischen den Atomen verteilen sich ldngs
der Achsen eines Tetraeders derart, daB jedes Kohlenstoffatom von 4 Atomen
umgeben ist (Abb. 40). Ein Diamdntkristall besteht aus Atomen, die unterein-
ander durch Atombindungen verbunden sind. Solche Kristallgitter sind
Atomgitter. Die Energie‘zur Aufspaltung eines Atomgitters ist groBer als die
entsprechende Energie zur Zerstérung eines Molekilgitters. Ein Atomgitter
ist fir festes Silizium, Bor und eine Reihe anderer Stoffe charakteristisch. Im
allgemeinen haben Elemente mit Atomgitter hohe Schmelz- und Siedetem-
peraturen sowie groBe Festigkeit. Die Schmelztemperaturen betragen fiir

0,154nm

Abb. 40 Unterschiedliche
Dar formen des Kristallgitters

von Diamant
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Abb. 41 Kristallgitter des Lithiums

Diamant 3900 °C, Silizium 1414 °C und Bor 2300 °C. Fir einige Elemente
mit Atombindung (Nichtmetalle) ist also das Molekiilgitter, fir andere Ele-
mente dagegen das Atomgitter typisch.
Welcher Gittertyp ist in Stoffen mit Metallbindung vorhanden? Die Schiiler
sind dariiber informiert, daB die chemische Bindung in Metallen durch Wech-
. selwirkung von Atomen, lonen und freibeweglichen Elektronen zustande
kommt. Sie nehmen natirlich an, daB die Atome und lonen in den Kri-
stallen der Metalle regelmdBig verteilt sind und sich die Elektronen in den
Zwischenrdgumen bewegen (Abb. 41). In Abhdngigkeit von der GréBe der
lonen, ihrer geometrischen Anordnung im Kristall sowie der Anzahl der
AuBenelektronen verdndern sich solche Eigenschaften der Metalle, wie Fe-
stigkeit, Schmelztemperatur und Siedetemperatur, in relativweiten Grenzen.
Die héufigsten Kristallgittertypen der Metalle sind das kubisch fldchenzen-
trierte, das kubisch raumzentrierte und das hexagonadle Gitter (Abb. 42). Die
Kristallgitter der Metalle haben die Bezeichnung Metallgitter. Dle Kristall-
gitter der Metalle sind verschieden (Tab. 13).

Tabelle 13 Kristallgitter von Metallen
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Abb. 42 Kristallgittertypen der Metalle
oben: kubisch flachenzentriertes Gitter
mitten: kubisch raumzentriertes Gitter
unten: hexagonales Gitter
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Beim Vorliegen des kubischen und hexagonalen Gitters betragt der Grad der
Raumerfillung der Teilchen 74%. Fir das raumzentrierte Gitter macht die
Raumerfillung der Teilchen 68% des Gesamivolumens aus. Im Unterschied
zu den Kristallen der Stoffe mit Atombindung und lonenbeziehung binden
in den metallischen Kristallen relativ wenige Elektronen gleichzeitig eine
groBe Anzahl von Atomriimpfen und wechseln dabei leicht ihren Platz im
Metall. In Metallen tritt eine delokalisierte chemische Bindung auf. Wegen
dieser starken Delokalisierung ist die Metallbindung ungesdttigt und unge-
richtet.
In Atomkristallen sind die Elektronen im Raum zwischen 2 Atomen lokali-
siert. Damit diese Stoffe den elektrischen Strom leiten, miBte ein hoher Ener-
giebetrag dafir aufgewendet werden, um Elektronen aus diesem Bereich
zu entfernen. Deshalb leiten Stoffe mit Atombindung gewdhnlich den elek-
trischen Strom nicht. Die elektrische Leitfdhigkeit der Metalle wird durch
die freie Verschiebbarkeit der Elektronen im Metallgitter bedingt. Gleich-
zeitig gewdhrleistet die Beweglichkeit der Elektronen die Integritdt des Kri-
stalls, da sich die Elektronen zur gleichen Zeit bei mehreren lonen und Ato-
men aufhalten. Mit der Beweglichkeit der Elektronen lassen sich auch andere
Eigenschaften der Metalle erkldren. GroBe Bedeutung fir die Eigenschaften
derMetalle hat die Anzahl der freien Elektronen je Metallatom, die nach expe-
rimentellen Angaben berechnet werden kann (Tab.14). So lassen sich
viele Eigenschaften der Metalle begriinden, wie aus einem Vergleich der
molaren Verdampfungsenthalpie der Metalle der 3. Periode hervorgeht. Die
molare Verdampfungsenthalpie betrdgt fir Natrium 91,6 kI - mol=%, fiir
Magnesium 147 kJ - mol-* und fir Aluminium 317,9 kJ - mol-1. Die Festigkeit
der Metallbindung wiichst mit VergréBerung der Elektronenanzahl je Metall-
* atom betréchtlich. Neben der Festigkeit steigen in gleicher Aufeinander-
folge die Schmelztemperaturen der Metalle.

Tabelle 14 Anzahl der freien Elekironen je Metallatom in den Metallgittern einiger Metalle

Die Bihdungsenergie im Metallgitter wird im allgemeinen durch die Energie-
menge gekennzeichnet, die zur Aufspaltung aller chemischen Bindungen im
Gitter nétig ist. So betrdgt die molare Dissoziationsenergie fir Lithium
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158,8kJ - mol-1. Zur Zerstsrung der Bindungen in einem Stick festen
Lithiums der Masse 6,9 g und Umwandlung dieser Metalimenge in einzelne
Atome sind demnach 158,8 kJ aufzuwenden.

Die chemischen Bindungen\in Metallgittern, die aus d-Elektronen gebildet
werden, sind wesentlich fester als Bindungen aus s- und p-Elektronen. Die
molaren Dissoziationsenergien von Kalium, Rubidium und Zésium betragen
90,2 kJ - mol-2, 82 kJ - mol-! beziehungsweise 78kJ - mol-1. Fijr die Neben-
gruppenelemente Kupfer, Silber und Gold dagegen betragen die molaren
Dissoziationsenergien 339,0 kJ - mol-1, 290,0 k- mol-! beziehungsweise
354,0 k) - mol-.. Die gréBere Stabilitdt der Bindungen in d-Elementen ist
auf zusdtzliche Bindungen von d-Orbitalen zuriickzufihren.

Am Ende der Behandlung von Kristallgittertypen elementarer Stoffe sollte
die Aufmerksamkeit auf die Verédnderung der Gittertypen in Abhdngig-
keit von der Stellung der El te im Periodensystem gelenkt werden. Im
rechten Teil des Periodensystems befinden sich Elemente mit Molekilstruktur.
Beim Ubergang zu Elementen, die weiter links stehen, folgen Elemente mit
Atomgitter und danach Elemente mit Metallgitter (Abb. 43). Diese Gesetzmd-
Bigkeit wird durch die Verdnderung der chemischen Bindung in den betreffen-
den Stoffen bedingt (Ubergang von der gesdttigien Atombindung zur ungesiit-
tigten Metallbindung). Mit wachsender Periodennummer ist eine steigende
Tendenz der Elemente zur Metallbindung und somit zur VergréBerung der
Anzahl der Elemente mit Metallgitter festzustellen. Bei Elementen in festem
Zystand sind. also 3 Kristallgittertypen ausgeprdgt: Molekilgitter, Atomgit-
ter und Metallgitter. :

Danach ist die Kristallstruktur von Verbindungen zu behandeln. Fir viele
Verbindungen ist die polare Atombindung typisch. Verbindungen mit po-
larer Atombindung bilden in einer Reihe von Fallen Molekile (Kohlen-
dioxid CO,, Methan CH,, Chlorwasserstoff HCI), in anderen Fallen jedoch
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Abb. 43 Verdnderung des Gittertyps in Abhdngigkeit von der Stell g der Elemente
im Periodensystem

helle Férbung: Elemente mit Metallgitter

mittlere Férbung: Elemente mit Molekilgitter

dunkle Farbung: Elemente mit Atomgitter
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komplizierte Aggregati , Vereinigungen einer gréBeren Anzahl von
Atomen (Siliziumdioxid SiO,). Es 1aBt sich vorhersagen, daB diese Stoffe in
festem Zustand entweder Molekilgitter oder Atomgitter ausbilden.

Als Beispiel fur einen Stoff, der in Form eines Molekilgitters kristallisiert,
kann festes Kohlendioxid (Trockeneis) dienen. Bei den festen Halogenwasser-
stoffen, zum Beispiel bei Chlorwasserstoff, ist ebenfalls ein Molekiilgitter an-
zutreffen. Molekiilgitter kommen also in solchen Stoffen vor, die durch Ver-
einigung von Molekiilen entstehen.

Andere Verbindungen zeichnen sich durch ein Atomgitter aus. In solchen
Gittern ist eine groBe Anzahl von Atomen miteinander verbunden. Die
geometrische Anordnung der Atome héngt von der Art der beteiligten che-
mischen Elemente ab. Das diamantartige Atomgitter zum Beispiel ist fur
Verbindungen, wie Zinkoxid, Zinksulfid, Siliziumkarbid, und viele andere
charakteristisch.

Kristalle von Verbindungen mit lonenbeziehung enthalten entgegengesetzt ge-
ladene lonen, die geometrisch regelmaBig zueinander angeordnet sind. Als
Beispiel ist der Natriumchloridkristall zu nennen (7 S.52). Gitter dieser
Art heiBen lonengitter.

Fir Stoffe mit Atom- oder lonenstruktur miiBten streng genommen die For-
meln wie folgt geschrieben werden: [Zn,0,], [Na,Cl,].

Die Ublichen Formeln enthalten keine Aussagen Gber die Kompliziertheit der
Struktur der Stoffe. Sie sind gewissermaBen formal, bewdhren sich jedoch
in chemischen Gleichungen. Mit der Formel NaClwird lediglich ausgedriickt,
daB die Anzahl der Natrium-lonen und die Anzahl der Chlorid-lonen in
diesem Stoff gleich groB ist. :

¢ | Veraligemeinerung der Kenntnisse iiber die
chemische Bindung und die Struktur der Stoffe

Eine daverhafte Aneignung grundlegender Kenntnisse iiber die chemische
Bindung ist nur dann zu erreichen, wenn die erworbenen Vorstellungen im
Verlaufe der systematischen Behandlung der Elemente und ihrer Verbin-
dungen breite Anwendung finden. "Auf diese Weise dringen die Schiller tief
in die Theorie der chemischen Bindung und der Struktur der Stoffe ein. Da-
durchkann die Behandlung des Periodensystems der Elemente auf einem hohen
wissenschaftlichen Niveau erfolgen. Die Eigenschaften von Elementen und
chemischen Verbindungen werden als spezifische Funktion der chemischen
Bindungen dargestellt, als Folge des Aufiretens einer bestimmten Struktur.
Die chemischen Reaktionen der verschiedenen Stoffe ergeben sich dann als
Umwandlungsprozesse von weniger stabilen Bindungen in andere, stabilere
Bindungen, und zwar als Umstrukturierung von raumlichen Konfigurationen
der Teilchen. Da die Verallgemeinerung des Wissens iber die chemische
Bindung bereits erértert wurde, sollen an dieser Stelle die Wechselbeziehun-
gen zwischen der Art der chemischen Bindung und der Struktur der Stoffe
im Mittelpunkt stehen.
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Wenn das Wesen der chemischen Bindung und der wichtigsten Arfen der
chemischen Bindung sowie die Unterschiede zwischen Atomen, lonen und
Molekilen erfaBt sind, lassen sich folgende Verallgemeinerungen ableiten:

1. Die chemische Bindung zwischen Atomen in Molekilen ist die Atom-
bindung. Liegen Stoffe mit Atombindung in den Molekilen in festem Zu-
stand vor, bilden sie Malekiilgitter aus. Im Molekilgitter bestehen relativ
schwache intermolekulare Wechselwirkungen zwischen den Molekilen.
Temperaturerhdhung fihrt zur Zerstorung der Kristallgitter und zum Uber-
gang der Stoffe in den flissigen Aggregatzustand. Bei weiterem Erhitzen
wird der gasférmige Aggregatzustand erreicht, der durch ungeordnete Be-
wegung einer groBen Anzahl von Molekiilen gekennzeichnet ist. Durch Um-
wandlung eines Stoffes mit Molekiilgitter aus dem festen in den gasférmigen
Aggregatzustand kommt es somit zum Ubergang einer geordneten Aggre-
gation in eine ungeordnete. Fiir das Vorhandensein schwacher Krafte
zwischen den Molekilen in Molekiilgittern sprechen die relativ niedrigen
Schmelz- und Siedetemperaturen der Stoffe. Chlorwasserstoff schmilzt bei
— 114 °C und siedet bei — 85 °C. Brom schmilzt bei — 7 °C und siedet bei
+ 58 °C. Festes Kohlendioxid (Trockeneis) wandelt sich bei — 78,5 °C in
den gasférmigen Zustand um, wihrend festes Jod bei 114 °C schmilzt und
bei 183 °C in den gasférmigen Aggregatzustand Ubergeht.

2. In Stoffen, die aus einer groBen Anzahl von Atomen bestehen, ist die Atom-
bindung ebenfalls ausgeprdgt. Die Umwandlung dieser Stoffe in den flissigen
und gasformigen Aggregatzustand geht erst bei relativ hohen Temperaturen
vonstatten, da stabile Atombindungen zwischen den Atomen aufgespalten
werden missen. Schmelz- und Siedetemperaturen dieser Stoffe sind gew&hn-
lich sehr hoch. ”

3. Fir Stoffe mit lonenbeziehung sind lonengitter typisch. In den lonengittern
sind die entgegengesefzt geladenen lonen regelmdBig zueinander angeord-
net und durch elektrische Anziehungskréfte miteinander verbunden. Die
Bindungskréfte sind im Unterschied zur Atombindung nicht vollsténdig abge-
sdttigt und nicht gerichtet. Deshalb kénnen sich um diese lonen unterschied-
lich viele lonen entgegengesetzter Ladung gruppieren. Der Ubergang aus
dem festen in den gasformigen Aggregatzustand besteht fir diese Stoffe in
der Zerstérung von Bindungen zwischen lonen. Die hohen Schmelz- und
Siedetemperaturen dieser Stoffe sind auf die groBe Stabilitdt der lonengitter
zuriickzufiihren (Tab. 15).

Tabelle 15 Schmelz- und Sied aturen der Alkalimetallchloride
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Abb. 44  Sch ische Darstellung verschied Krmullgnteriypen
oben: Molekilgitter mit unpoluren ieh ise polaren M

unten links: Atomgitter mit Atombindungen zwischen den Atomen
unten Mitte: Metallgitter mit Atomen, lonen und Elektronen

unten rechts: lonengitter mit Anionen und Kationen

4. Die Stoffe mit Metallbindung bilden bei normalen Bedingungen Metall-
gitter aus. In den Gitterpunkten befinden sich Atome und lonen der Metalle.
In deren Zwischenrdumen bewegen sich freibewegliche Elektronen. Die
Umwandlung eines Metalls aus dem festen Aggregatzustand in den flissigen
Aggregatzustand fiihrt zur Lockerung der Bindung und zur Aufhebung der
regelmaBigen Orientierung der Teilchen im Raum. Beim Ubergang in den
gasférmigen Aggregatzustund wird die Metallbindung zerstdrt, es entstehen
-Metalimolekiile* mit weniger stabiler Atombindung oder freie Atome. Die
phynkullschen Eigenschaften der Metalle schwanken in einem sehr weiten
Bereich. Zdsium zum Beispiel siedet bei 708 °C, Wolfram dagegen bei
5930 °C. Die Unterschiede in den Eigenschaften der Metalle lassen sich durch
die unferschiedlichen Abstdnde zwischen den Atomkernen in den Metall-
gittern sowie die unterschiedliche Elektronenanzahl in den beiden letzten
Elektronenschalen erkldren.
Nach diesen Verallgemeinerungen kann zur schematischen Darstellung der
wichtigsten Kristallgittertypen ibergegangen werden (Abb. 44). Aus den
Darstellungen geht hervor, daB die Stoffe mit Molekdlgittern die geringste
thermische Bestdndigkeit besitzen. Beim Erhitzen dieser Stoffe werden die
Bindungen zwischen den einzelnen Molekilen aufgespalten, das Kristall-
gitter zerféllt, der Stoff schmilzt. Bei weiterer Temperaturerhdhung findet
der Ubergang in den gasférmigen Aggregatzustand staft, fir den noch
schwichere zwischenmolekulare Bindungen charakteristisch sind (Abb. 45).
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Abb. 45 Schematische Darstellung der Verdnderung der zwischenmolekularen Krifte
beim Schmelzen beziehungsweise

beim Verdampfen von Wasser (Energieangaben fiir jeweils 1 mol Wasser)

oben: Schmelzen von Eis

unten: Verdampfen von Wasser

Stoffe mit Atomgitter haben im allgemeinen hohe Schmelz- und Siedetempe-
raturen. Eine Zerstérung der Atomgitter ist nur auf dem Wege erheblicher
thermischer Einflisse méglich.

Mit der Erdrterung dieser Fragen ist die Vermittlung elementarer Kenntnisse
Uber die Struktur der Stoffe im wesentlichen abgeschlossen. Im weiteren
Verlauf des Unterrichts werden diese Kenntnisse bei der systematischen Be-
handlung der Elemente und ihrer Verbindungen erweitert und vertieft. Es ist
unbedingt darauf zu achten, daB die Behandlung von Grundlagen der Struk-
tur der Stoffe zwei Fragen einschlieBt, die einerseits miteinander verbunden,
andererseits aber verschiedener Ordnung sind.

1. Der Mechanismus der Entstehung einer chemischen Bindung durch
Wechselwirkung von Atomen kann im einfachsten Fall bei der Molekiil-
bildung aus gleichartigen wie auch aus verschiedenartigen Atomen erklart
werden. Dabei treten die Elekironen der betreffenden Atome in Wechsel-
wirkung, welche die Bindung zwischen Atomen oder lonen bedingen. Unter
diesem Aspekt ist eine Klassifizierung der Stoffe nach der Art der chemischen
Bindung (Atombindung, lonenbeziehung und Metallbmdung) zwischen den
Atomen oder lonen méglich.
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2. Die Anordnung der Atome, lonen und Molekiile in einer geometrisch
regelmdBigen Struktur héngt besonders davon ab, welche Teilchen (Atome,
lonen und Molekile) in den Gitterpunkten der Kristalle enthalten sind und
welche Abhdngigkeit zwischen den Eigenschaften der Stoffe und der Art der
chemischen Bindung zwischen den Teilchen besteht. Unter diesem Aspekt
ist eine Klassifizierung der Stoffe nach Kristallgittertypen (Atomgitter,
Molekiilgitter, lonengitter und Metallgitter) moglich.

Die Einteilung der Stoffe nach der Art der chemischen Bindung ist allgemein,
da sie alle Aggregatzustinde betrifft. Die Einteilung der Stoffe nach Gitter-
typen dagegen bezieht sich lediglich auf feste Stoffe. Dem Wesen der chemi-
schen Bindung nach gehéren gasférmiger Stickstoff und fester Diamant zu
einer Gruppe, zu den Stoffen mit Atombindung. Im festen Zustand bildet
Stickstoff ein Molekilgitter und Diamant ein Atomgitter aus. Bei gleicher
Bindungsart weisen die beiden Stoffe also verschiedene Gittertypen auf.
Es Ist zu beachten, daB ein und derselbe Stoff bei verschiedenen Aggregat-
zustdnden verschiedene Arten der chemischen Bindung enthalten kann. So
tritt die Metallbindung nur im festen und flissigen Aggregatzustand auf.

ﬁehundlung der Wertigkeit auf der Grundlage
der Elektronenkonfiguration der Atome

Im Anfangsunterricht der Chemie wird die Wertigkeit als Eigenschaft eines
Atoms des betreffenden Elements definiert, eine bestimmte Anzahl von Ato-
men eines anderen Elements zu binden oder zu ersetzen. Es sind demnach
spezifische Eigenschaften der Atome, die das Auftreten bestimmter und nicht
willkiirlicher Zahlenverhdltnisse zwischen den Atomen bei der Entstehung
von Verbindungen bedingen. Diese Definition der Wertigkeit spiegelt den
Entwicklungsstand der Chemie um die Mitte des 19. Jahrhunderts wider, als
die Ursache fir die Bildung unterschiedlicher Verbindungen der El }f
nicht aufgedeckt werden konnte. ~Umfangreiche experimentelle Unter-
suchungen erméglichten aber schon damals eine Reihe von Verallgemeine-
rungen. Indem Kekul€¢ die Wertigkeit als Quotient aus Afommasse und Aqui-
valentmasse betrachtete und folgerichtig Vergleiche der Atome verschie-
dener Elemente vornahm, kam er zu einer Einteilung in einbasische oder
einatomige Elemente (Wasserstoff, Chlor, Brom, Kalium), zweibasische oder
zweiatomige Elemente (Sauerstoff, Schwefel) und dreihasische oder drei-
atomige Elemente (Stickstoff, Phosphor, Arsen). AuBer diesen Begriffen
wandte Kekul€ auch den Begriff Aquivalenz an. Die Weiterentwicklung der
Vorstellungen iber die konstante Vierwertigkeit des Kohlenstoffs fiihrte zur
anschaulichen Darstellung der Struktur organischer Verbindungen mit
Hilfe von Strukturformeln, in denen jeder Valenzstrich eine chemische Bin-
dung zwischen den Atomen symbolisierte. Diese Art der Beschreibung der
Stoffstruktur fand auch in der Chemiemethodik eine breite Anwendung. Die
Wiedergabe: der Bindungen der Atome durch Striche wurde dabei auch auf
anorganische Verbindungen ausgedehnt.
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Ein neuer Abschnitt in der Entwicklung des Begriffs der Wertigkeit begann
nach der Ermittlung des Baus der Atome und der nachfolgenden Entstehung
der Theorie der chemischen Bindung. Die Ansichten von Lewis iber den Zu-
sammenschluB der Elektronen fanden ihren Niederschlag in der Beschrei-
bung der Eigenschaften der Stoffe mit Atombindung. Der Valenzstrich in den
chemischen Formeln erlangte einen qualitativ neven Inhalt und symbolisierte
jetzt ein bindendes Elektronenpaar zwischen 2 Atomen.

Die Vorstellungen von Kossel iiber das Bestreben der Atome, die Elektronen-
anzahl in den Atomen des ndchsten Edelgases im Periodensystem zu erreichen,
wurden auch zur Erkldrung des Entstehens der lonenbeziehung herange-
zogen. Die Wertigkeit eines Elements in solchen Verbindungen entsprach
der lonenladung. Im Unterschied zu Verbindungen mit Atombindung erhielt
die Wertigkeit eines Elements in Verbindungen mit lonenbeziehung zu-
sdtzlich zum Zahlenwert ein Vorzeichen. Darin bestand bereits die Schwéche
des Versuches, mit Hilfe ein und desselben Wortes Wertigkeit und davon ab-
geleiteter Begriffe véllig verschiedene Eigenschaften der Elemente in Ver-
bindungen darzustellen, die sich voneinander durch die chemische Bindung
zwischen den Teilchen (Atome, lonen) unterscheiden.

Es muB hinzugefigt werden, daB neben der Kennzeichnung der Anzahl der
chemischen Bindungen in kovalenten Verbindungen sowie der lonenladung
in Stoffen mit lonenbeziehung der Wertigkeitsbegriff weiterhin in seinem
urspriinglichen Sinne als Angabe der Mengenverhdltnisse zwischen den
Atomen in einer Verbindung angewendet wurde. Im Ergebnis einer solchen
Mehrdeutigkeit des Wertigkeitsbegriffs ist beispielsweise Stickstoff in Sal-
petersdure finfwertig und Kohlenstoff im Kohlenmonoxid zweiwertig. Unter
anderen Gesichtspunkten ist in denselben Verbindungen Stickstoff vierwertig
und Kohlenstoff dreiwertig. Durch die Deutung der Redoxreaktionen und die
Ausdehnung der Vorstellungen iiber die positive und negative Wertigkeit auf
Verbindungen mit Atombindung wurde diese Problematik noch komplizierter.
Unter diesem Aspekt hat Stickstoff in Salpetersduredie Wertigkeit + 5 und Koh-
lenstoff in Kohlenmonoxid +2. Wasserstoff wird im Wasserstoffmolekiil als
einwertig bezeichnet. Gleichzeitig hat Wasserstoff die Wertigkeit + 0, wenn
er als elementarer Stoff an Redoxreaktionen beteiligt ist. Die ungefuhrien
Beispiele geniigen, um die Schwierigkeiten deutlich zu machen.

Mit fortschreitender Erkenntnis des Wesens der chemischen Bindung war die
Maglichkeit gegeben, den physikalischen Sinn jener Eigenschaft des Atoms
aufzudecken, die zur Zeit A. M. Butlerows als AuBerung einer besonderen
Kraft (Affinitdt) charakterisiert wurde und die eine gesetzmiBige Vereini-
gung der Atome zu Molekiilen mit einer bestimmten Struktur bedingt. Die
Wertigkeit wurde als Ausdruck der Eigenschaft der Atome gekennzeichnet.
eine bestimmte Anzahl chemischer Bindungen eimzugehen.

Wie jedem anderen Begriff sind auch dem Wertigkeitsbegriff in seiner An-
wendung gewisse Grenzen gesetzt. Zur Erlduterung der Wertigkeit auf der
Grundlage der Elektronenkonfiguration der Atome sollen nachfolgend ver-
schiedene Beispiele dienen.

Im Wasserstoffmolekil H, sind 2 Atome durch ein gemeinsames Elektronen-
paar verbunden. Deshalb hat Wasserstoff die Wertigkeit 1. Das Stickstoffmo-
lekil N, entsteht infolge eines Zusammenschlusses von 6 Elektronen zweier
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“Stickstoffatome zu 3 Elektronenpaaren, die die Atome miteinander verbinden.
Stickstoff ist in diesem Stoff dreiwertig. Unter diesen Voraussetzungen wachst
in den Molekilen solcher Wasserstoffverbindungen der Elemente der 2.
Periode, wie Fluorwasserstoff, Wasser und Ammoniak, die Anzahl der ge-
meinsamen Elektronenpaare von Fluor -Uber Sauerstoff bis Stickstoff an.
Fluor ist in Fluorwasserstoff einwertig, Saverstoff in Wasser zweiwertig und
Stickstoff in Ammoniak dreiwertig. i
Den Schilern ist bekannt, daB bei chemischen Reaktionen eine Anregung der
Atome statifinden kann, bei der sich die Anzahl der ungepaarten Elekironen
vergréBert. Darin finden zum Beispiel die Fahigkeit des Kohlenstoffatoms
zur Bildung von vier chemischen Bindungen und die Vierwertigkeit des
Kohlenstoffs in seinen Verbindungen ihre Erkidrung. Die Wertigkeit der
Elemente in Verbindungen hdngt somit von der Anzahl der ungepaarten
Elektronen ab, die in der AuBenschale der Atome im Grundzustand bezie-
hungsweise im angeregten Zustand enthalten sind.
Bei der Verwendung der vereinbarten Formeln fiir die Verteilung der AuBen-
elektronen gelangen die.Schiiler bei den Elementen der 2. Periode zu der
Erkenntnis, daB sich die Anzahl der gebildeten Zweielektronenbindungen
und somit die Wertigkeit der Elemente in nachstehender Reihenfolge verdn-
dern:

Li (1), Be (2), B(3), C(4), N(3), O (2), F(1).

Diese Angaben stellen nicht die maximale Wertigkeit fir das jeweilige
Element dar. Die Schiiler haben bereits erfahren, daB Bindungen auch aus
einsamen Elekironenpaaren enistehen kénnen, die nur einem der beiden
Atome gehérien. Die erwihnten Wertigkeiten der Elemente der 2. Periode
sind alierdings fir jene Verbindungen charakteristisch, die die Schiler im
Rahmen des Chemieunterrichts kennenlernen. Die angefilhrte Wertigkeit des
Lithiums gilt nur fir die Bildung von Atombindungen. g

Bei der ausfihrlichen Behandlung der Verbindungen der Elemente der 2.
Periode besteht dié Méglichkeit, die Vorstellungen der Schiler Gber den
Mechanismus der Entstehung koordinativer Bindungen zu -erweitern. Am
Beispiel solcher Teilchen wie H;O* und NH{ sollen die Schiler erkennen,
daB die Valenzméglichkeiten der Atome dieser Elemente weiter reichen als
aus solchen Beispielen hervorgeht, die lediglich die Bildung chemischer Bin-
dungen durch ZusammenschluB ungepaarter Elekironen betreffen. Die Aus-
sagen iiber die Wertigkeit der Elemente missen dann eine Prézisierung er-
fahren. Das Wesen der Wertigkeit besteht darin, daB die Wertigkeit eines
Elements gleich der Anzahl der chemischen Bindungen (sowohl der Atom-
bindungen als auch der koordinativen Bindungen) von einem Atom zu
anderen Atomen ist. Daraus folgt, daB die maximale Wertigkeit der Ele-
mente der 2. Periode gleich 4 ist, da die maximale Elektronendnzahl in der
AuBenschale der Atome dieser Elemente nicht gréBer als 8 sein kann, was
die Bildung von 4 Elektronenpaaren zuldBt. ’

Die GesetzmdBigkeiten der Verdnderung der Wertigkeit der Elemente der
2. Periode bei der Bildung von Verbindungen kénnen nur mit Einschrdn-
kungen auf die Valenzzustinde der Atome der Elemente der 3. Periode an-
gewendet werden. Die Wertigkeit der Nichtmetalle dieser Periode wdchst
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in der Reihe der Wasserstoffverbindungen HCI, H,S, PH,, SiH, ebenfalls
von 1 bis 4. . Im Unferschied zu den Elementen der 2. Periode haben die
Atome dieser Elemente infolge des Vorhandenseins unbesetzter d-Orbitale
jedoch mehr Mdglichkeiten zur Trennung gepaarter Elektronen. |hre Wer-
tigkeit erreicht deshalb Werte, die gleich der Gruppennummer sind (der
Gesamtanzah| der Elekironen in: der AuBenschale). Fir Silizium und Alu-
minium kann dieser Wert auch gréBer als die Gruppennummer sein.
Weiterfihrende Erkldrungen sollten erst bei der systematischen Behandlung
der Verbindungen dieser Elemente gegeben werden. Nur so ist eine Ent.
wicklung des Wertigkeitsbegriffs, seine Vertiefung durch sachkundige An-
iwendung frisher erarbeiteter Vorstellungen iber den Bau der Atome még-
lich. Die Anwendung des “Wertigkeitsbegriffs im Unterricht fihrt zu keiner-
lei Schwierigkeiten bei der Beschreibung der Struktur von Molekilen mit
Zweizentren-, Zweielekironen- beziehungsweise Einfachbindungen. Die
chemische Bindung in derartigen Molekiilen kann mit Hilfe, des Valenz-
striches anschaulich dargestellt werden. Die Nutzung der Valenz-Bindungs-
Methode zur Beschreibung der Struktur komplizierterer Molekiile ist mit
ernsthaften Schwierigkeiten verbunden. Deshalb ist es zweckmdBig, die
traditionellen Valenzstriche nur in solchen Féllen zu benutzen, in denen kein
Widerspruch zum gegenwirtigen Stand der’ Wissenschaft entsteht.

Es ist offensichtlich, daB die Ubertragung des Wertigkeitsbegriffs auf Ver-
bindungen mit lonenbeziehung jeden Sinn verliert. AufGrund des ungesittig-
ten Charakters der lonenbeziehung héingt die Anzahl der entgegengesetzt
geladenen lonen im Kristall der lonenverbindung iiberhaupt nicht von der
Elektronenkonfiguration der beteiligten lonen ab. Bekanntlich befindet sich
beim Natriumatom wie beim Zésiumatom ein Elektron in der AuBenschale.
Wéhrend ein einfach positiv geladenes Natrium-lon im Natriumchlorid-
kristall mit 6 Chlorid-lonen in Wechselwirkung steht, ist ein Zasium-lon
gleicher Ladung von acht negativ geladenen Chlorid-lonen umgeben. Von
der Ladung eines lons her darf also keinesfalls auf die Anzahl der Bindun-
gen im Kristallzustand geschlossen werden. AuBerdem kommt die chemi-
sche Bindung zwischen den lonen im Kristall durch eine elektrische Wechsel-
wirkung zustande. Im Zusammenhang damit ist es nicht zuldssig, in Struktur-
formeln dieser Verbindungen Valenzstriche zu verwenden, die fir die Wie-
dergabe der Struktur von Stoffen mit Atombindung geeignet sind. Auch die
Bruttoformeln sind fiir Stoffe mit lonenbeziehung véllig unzuldssig in bezug
auf die Kennzeichnung der Struktur derartiger Stoffe. Klare Vorstellungen
Uber die Struktur des Natriumchlorids erméglicht eine andere Darstellungs-
art der Kristallstruktur des Natriumchlorids, aus der die Koordinationszahl
6 fir beide lonen hervorgeht: [NaCls]**. Die Koordination in den 3 Di-
mensionen des Raumes wird durch 3 co symbolisiert.

Wesentliche Kennzeichen fiir lonenverbindungen sind die GraBe der lonen-
ladung und die/Koordinationszahl. Die lonenlad ung hdngt von der Elek-
tronenkonfiguration der betreffenden Atome ab. Sie gibt jedoch keine direk-
ten Anhaltspunkte dafiir, mit welcher Anzahl tgegengesetzt gelad
lonen das jeweilige lon im Kristall verbunden ist. Die Koordinationszahl in
lonenkristallen hdngt nicht von der Elektronenkonfiguration der lonen ab,
sondern wird durch den Radienquotienten der lonen bestimmt. Daraus
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folgt, daB die Besonderheiten von lonenkristallen durch die Koordinations-
zahl und die‘lonenladung angegeben werden miissen. Die Kenntnisse iber
diese Zusammenhénge sind Voraussetzung fiir das Verstédndnis wesentlicher
Erkenntnisse der modernen Chemie.

Die Koordinationszahl hat fir Strukturbetrachtungen bei Stoffen mit Metall-
bindung eine besondere Bedeutung. In einem Stiick metallischen Bariums
ist jedes Atom durch eine nicht lokalisierte metallische Vielzentren-Bindung
von 8 benachbarten Atomen umgeben. Deshalb kann aber nicht die SchluB-
folgerung gezogen werden, daB Barium achtwertig ist. Wie in lonenkri-
stallen héngt in Metallgittern die Anzahl der Teilchen, die ein bestimmtes
Teilchen bindet, von der Koordinationszahl ab, deren GréBe nicht in direk-
tem Zusammenhang mit der Elektronenkonfiguration der Atome steht.
Mit den Begriffen Wertigkeit und Koordinationszahl kénnen nicht alle Be-
sonderheiten der chemischen Eigenschaften von Stoffen beschrieben werden.
Wasserstoff ist im Wasserstoffmolekiil einwertig, im Chlorwasserstoffmole-
kil ebenfalls. Im Stickstoffmolekiil sowie im Ammoniak betrdgt die Wertig-
keit des Stickstoffs 3. Chlor ist im Chlorwasserstoff wie in der unterchlorigen
Sdure einwertig. Die Reaktionsféhigkeit der genannten Stoffe, die dasselbe
Element im gleichen Valenzzustand enthalten, ist oft véllig verschieden von-
einander. Deshalb wird an Stelle der Wertigkeit hdufig der Begriff Oxyda-
tionszahl verwendet. Durch die Einfihrung des Begriffs Oxydationszahl in
den Chemieunterricht ist es méglich, auf den Gebrauch solcher Begriffe,
wie Elektrovalenz, positive und negative Wertigkeit des Elements, zu ver-
zichten. Durch die Oxydationszahl werden Unterschiede in den Eigenschaf-
ten von Verbindungen gekennzeichnet, in'denen ein und dasselbe Element
verschiedene Oxydationszahlen hat.

Die Oxydationszahl eines Elements entspricht der Anzahl der Elektronen,
die in Verbindungen teilweise oder vollstindig von einem Atom eines Ele-
ments zum anderen Atom verschoben sind. In den Elementen fehlt eine
solche Verschiebung von Elektronen. Deshalb hat die Oxydationszahl in
diesem Fall den Wert 4 0. Bei der Bildung anderer Verbindungen findet
seine teilweise oder vollstindige Verschiebung von Elektronen statt.

Die Oxydationszahlen der Elemente, deren Atome Elektronen teilweise oder
vollstindig abgeben, erhalten positive Vorzeichen. Die Oxydationszahlen
der Elemente, deren Atome Elektronen teilweise oder vollstindig anziehen,
sind negativ. Es dirfte leicht zu verstehen sein, daB in Verbindungen mit
lonenbeziehung die Oxydationszahl der Elemente mit der lonenladung iber-
einstimmt. Die Oxydationszahl wird in Form arabischer Ziffern mit dem
Vorzeichen plus oder minus angegeben.

Wasserstoff hat in Verbindung mit anderen Elementen die Oxydationszahl
+1. Ausgenommen sind bestimmte Hydride, in denen Wasserstoff mit der
Oxydationszahl—1 auftritt. Die Oxydationszahl des Sauerstoffs betrdagt im
allgemeinen —2, in Wasserstoffperoxid H,O, dagegen —1. Mit diesen Kennt-
nissen |@Bt sich die Oxydationszahl der Elemente in den hdufigsten Verbin-
dungen bestimmen.

In der Verbindung Kaliumpermanganat KMnO, hat Mangan die Oxyda-
tionszahl +7, im Mangan(1V)-oxid MnO, dagegen +4. In den Verbindungen
der Elemente einer Periode geht die Verschiebung der Elektronen von links
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nach rechts, in den Verbindungen der Elemente einer Hauptgruppe von unten
nach oben vonstatten. Zum Beispiel betrdgt in Phosphorpentasulfid P,S; die
Oxydati hl des Phosphors +5 und die des Schwefels —2.

In den Chromverbindungen Chrom(Vl)-oxid CrO;, Kaliumchromat K,CrO,
und Kaliumdichromat K,Cr,O, tritt Chrom in der héchsten Oxydationszahl
auf. In vielen Féllen stimmen Oxydationszahl und Wertigkeit des gegebenen
Elements nicht Gberein. Das wird bei einem Vergleich von Wertigkeit und

Oxydationszahl des Stickstoffs in verschied Verbindungen deutlich
(Tab. 16). )

Die Oxydati hlen des Kohlenstoffs in Methan CH,, Methanol CH,OH,
Methanal HCHO, Methansdéure HCOOH und Kohlendioxid CO, betragen

—4, =2, +£0, +2 und +4, wihrend die Wertigkeit des Kohlenstoffs in
jedem Fall 4 ist., Die Oxydationszahl wird manchmal auch durch eine ge-
brochene Zahl ausgedriickt. Zum Beispiel hat Stickstoff in Stickstoffwasser-

stoffsdure HN; die Oxydationszahl — 17 »

Tabelle 16 Wertigkeit und Oxydationszahlen des Stickstoffs in verschiedenen Verbindungen

Besondere Bedeutung kommt der Oxydationszahl bei der Behandlung von
Redoxreaktionen zu. Bei Redoxreaktionen verdndert sich die Oxydations-
_ahl von El ten im Ergebnis eines teilweisen oder vollstindigen Elek-
troneniibergangs zwischen Atomen, Molekiilen oder lonen. Stoffe, bei denen
bei einer Redoxreaktion eine VergréBerung der Oxydationszahl der Ele-
mente auftcitt, werden Reduktionsmittel genannt. Stoffe, in denen bei einer
Redoxreaktion eine Verkleinerung der Oxydati hl der El te vor
sich geht, sind Oxydationsmittel. Oxydation bedeutet Erhéhung, Reduktion
Erniedrigung der Oxydationszahl.
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Behandlung der Abhdngigkeit

der Eigenschaften von

Elektrolyten von der chemischen Bindung
und der Struktur



Behandlung
der Vorginge beim Ldsen von Elektrolyten

Zum Verstdndnis der Vorgénge beim Lésen von Elektrolyten in Wasser wird
im allgemeinen die Wechselwirkung der lonenverbindungen mit dem Lé-
sungsmittel erldutert. Die Schiiler erfahren zundchst, daB die polaren Was-
sermolekile an die lonen im Kristall angelagert werden und damit die elek-
trischen Kréfte zwischen den lonen abschwdchen. Diese Aussage ist unvoll-
sténdig. Wenn ndmlich die Wassermolekiile beféhigt sind, hydratisierte lonen
zu bilden, bleibt véllig unverstindlich, warum solche Stoffe, wie Barium-
sulfat BaSO,, Silberchlorid AgCl, praktisch in Wasser unléslich sind. '
Die Frage 1dBt sich beantworten, wenn der Mechanismus des Lésens eines
Salzkristalls behandelt wird. Die Zerstérung eines lonenkristalls erfordert
Energie zur Aufspaltung der Bindungen zwischen den lonen, die durch die
frei werdende Energie bei der Entstehung der Bindungen zwischen den
lonen und den Wassermolekillen ausgeglichen werden kann. Wenn die
Gitterenergie zwischen den lonen im Kristall kleiner ist als die Bindungs-
energie zwischen den lonen und den Wassermolekilen, verlduft der Lé-
sungsvorgang freiwillig. Dabei wird Energie gewonnen. Die Energiemenge
ist die Differenz von Hydratisierungsenergie und Gitterenergie. Wenn die
Bindungsenergie der lonen im Kristall die Hydratisierungsenergie der lonen
nur geringfiigig Ubersteigt, léuft der Yorgang ebenfalls ab, und zwar unter
Energieaufnahme. Wenn schlieBlich die Bindungsenergie der lonen im
Kristall die Hydratisierungsenergie der lonen wesentlich iibersteigt, ist das
Salz in Wasser praktisch unl&slich.

Der Ablauf eines freiwilligen Prozesses wird durch die Verdnderung der
freien Energie AG eines Systems angegeben. Die Verinderung der freien
Energie bei konstanter Temperatur und konstantem Druck 1&Bt sich durch
folgende Gleichung beschreiben:

\ AG=AH—T-AS

Darin ist AH die Verdnderung der Enthalpie, T die Temperatur in Grad
Kelvin und AS die Anderung der Entropie. Léuft ein Vorgang bei niedrigen
Temperaturen ab, dann hat das Produkt T - AS nur einen geringen EinfluB
auf die GréBe AG. In diesen Féllen kann die Richtung des Vorgangs allein
durch die Reaktionsenthalpie der Reaktion hinreichend bestimmt werden.
Exotherme Reaktionen sind daher wahrscheinlicher als endotherme Reak-
tionen. Folglich bilden sich beim Lésen von Salzen in Wasser neue Bindungen
aus, und zwar zwischen den lonen des Salzes und den polaren Wassermole-
kilen.

Die Gitterenergie des Natriumchlorids betrégt 752 kJ - mol-1, die Summe der
Hydratisierungsenergien der ‘Natrium-lonen und Chlorid-lonen jedoch
747 k) - mol-L. Aus der Differenz von 5 kJ - mol-! zwischen beiden GréBen
geht hervor, daB der Vorgang unter Aufnahme einer geringen Energie-
menge verlduft. Der Ordnungsgrad der lonen im Kristall ist gréBer als in
der Lésung. Das Anwachsen der Entropie als Ausdruck gréBer werdender
Unordnung bewirkt die Abnahme der freien Energie des Systems. Das fiihrt
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zum Lésen des Natriumchlorids. Ein anderes Verhdltnis zwischen den Grs-
Ben erkldrt die praktische Unléslichkeit von Salzen in Wasser. Die Gitter-
energie des Silberchlorids betrédgt 866 kl - mol-1, die Summe der Hydrati-
sierungsenergien der Silber-lonen und Chlorid-lonen nur 820 kJ - mol-1.
Die Gitterenergie kann also durch die Hydratisierungsenergie der lonen,
die um 66 kJ - mol-1 kleiner als die Gitterenergie ist, nicht kompensiert wer-
den. Das Wachstum der Entropie infolge Ansteigens der Unordnung fishrt
in diesem Fall nicht zu dem selben Effekt wie beim Lésen des Natrium-
chlorids. Deshalb ist Silberchlorid in Wasser praktisch unléslich. Fir Na-
triumchlorid ist die Bildung hydratisierter lonen beim Lésen in Wasser giin-
stig. Im Gegensatz dazu ist fir Silberchlorid ein energetisch stabiler Zu-
stand vorhanden, wenn sich die lonen nicht in wéBriger Lsung, sondern im
Kristallzustand befinden.

Die Entstehung von Bindungen zwischen lonen und polaren Molekiilen des
Wassers wird beim Losen von Kupfer(ll)-sulfat CuSO, deutlich. Wasser-
freies Kupfer(ll)-sulfat ist ein weiBer kristalliner Stoff. Durch Wechselwir-
kung mit Wasser entstehen hydratisierte lonen [Cu(H,0)]?*, die die Lé-
sung blau farben. Offensichtlich werden bei der Wechselwirkung von lonen-
verbindungen mit Wasser qualitativ neve Teilchen gebildet, die eine andere
Zusammensetzung, eine andere Struktur und andere Elgenschaﬂen als die
urspringlichen lonen besitzen.

Die chemischen Bindungen in hydratisierten lonen zwischen Kuilonen und
Wossermolekulen sind vielfach koordinative Bindungen, in hydratisierten
Anionen Wasserstofferckenblndungen Die Entstehung der hydratisierten
lonen ldBt sich wie folgt darstellen:

- H —’;
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Fir den Gesamtvorgang der Wechselwirkung von Natriumchlorid mit
Wasser gilt folgende Reaktionsgleichung:

NaCl + mH,0 — Na(H;0); + CI(H;0);  (p+q=m)

Normalerweise wird inchemischen Gleichungen fiir die elektrolytische Disso~
ziation die Bildung von hydratisierten lonen nicht beriicksichtigt. Die Sym-
bole fiir die lonen konnen sich dann auf die Lésung der lonenverbindung
oder auf den lonenkristall beziehen.

Auch beim Lésen typischer Basen kommt es zur Bildung hydratisierter lonen
infolge Wechselwirkung, zwischen Wassermolekiilen und den lonen der
betreffenden Kristallgitter.

NGOH + m H,0 — Na(H,0); + OH(H,0);  (p + q.= m)

Beim Auflésen von Natriumhydroxid wird eine groBe Energiemenge frei.
Die Hydratisierungsenergie der Natrium- und Hydroxid-lonen ubersteigi
also die Gitterenergie des Natriumhydroxids betréchtlich.

Bei der Auflésung von Wasserstoffverbindungen mit polarer Atombindung
im Molekil entstehen ebenfalls qualitativ neve Teilchen. Bei der Wechsel-
wirkung von Chlorwasserstoff mit Wasser binden die Wassermolekiile die
polar-an Chloratome gebundenen Wasserstoffatome.

:C:.':I:H + :é:H» [H:é: H]Jr + CI-
’ H H

Die entstandenen Teilchen stellen hydratisierte Wasserstoff-lonen dar.
Die Chlorid-lonen werden dabei ebenfalls hydratisiert und bilden Teilchen
des Typs CI(H,0). Die Reaktionsenthalpie beim Lésen von Chlorwasser-
stoff in Wasser betrdgt 75 kJ - mol-1. Das bedeutet, daB die Gesamt-
energie der Bindungen zwischen Wasserstoff- und Chlorid-lonen und
Wassermolekilen um 75kl - mol-* gréBer ist als die Bindungsenergie im
gasférmigen Chlorwasserstoff. Auch beim Lésen der Wasserstoffverbin-
dungen anderer Nichtmetalle der VII. und VI. Hauptgruppe geht eine Hydra-
tisierung der Wasserstoff-lonen vonstatten.

Folglich erhdlt man im Ergebnis der Wechselwirkung sowohl zwischen
lonenverbindungen und Wasser als auch zwischen Wasserstoffverbindun-
gen mit polarer Atombindung und Wasser Losungen, die qualitativ neve
Teilchen enthalten — hydratisierte lonen. Der Mechanismus des Lésevor-
gangs ist jedoch in beiden Féllen unterschiedlich. Darauf muB man die
Schiler aufmerksam machen. Der Unterschied laBt sich aus der Struktur
der Stoffe ableiten. Kristalle der lonenverbindungen sind aus lonen zu-
sammengesetzt. Als Folge der Wechselwirkung mit Wasser erfolgt eine
Aufspaltung der Bindungen zwischen den lonen. Beim Lésen werden Teilchen
hydratisiert, die im wasserfreien Zustand Bestandteile eines Kristalls waren.
In Molekiilen von Wasserstoffverbindungen mit polarer Atombindung gibt
es keine lonen. lonen treten erst im Ergebnis der Wechselwirkung mit
Wasser, und zwar als hydratisierte lonen auf. Das Wasser bewirkt in
diesem Fall eine grundlegende Verdnderung der Eigenschaften der Stoffe,
die Bildung von hydratisierten Teilchen.
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Die Entstehung hydratisierter lonen ldBt sich auch an Hand der Wechsel-
wirkung saverstoffhaltiger Sduren mit Wasser zeigen. Als Beispiel kann das
Lésen von Salpetersdure in Wasser dienen. Die Bindungen zwischen den
Atomen im Molekil dieses Stoffes sind polare Atombindungen. Auf der
Grundlage von schon frither getroffenen Feststellungen gelangen die Schiiler
zu der Einsicht, daB die Bindung zwischen dem Wasserstoffatom und dem
Sauerstoffatom am meisten polar ist. Bei Einwirkung von Wasser erfolgt
Aufspaltung eben dieser Bindung.

\HNO, + H,0 - H,0* + NO3

Hydronium- Nitrat-

lon lon
Auch die Nitrat-lonen liegen in Lésung hydratisiert vor. Die Zusammensetzung
wire deshalb genau durch die Formel NOy(H,0); ausgedriickt. Gewéhn-
lich beldBt man es jedoch bei der einfacheren Formel NOj3.
Den Schijlern ist klarzumachen, daB in den Molekiilen der sauerstoffhaltigen
Sduren die Wasserstoffatome nicht unmittelbar mit dem Nichtmetallatom
verkniipft sind, sondern immer folgende Verkettung der Atome vorliegt:

Wasserstoff- — Saverstoff- — Nichtmetall- - Sauerstoff-
" atom atom atom atom

Die Wasserstoff-Sauerstoff-Bindung ist polarer als die Nichtmetall-Sauver-
stoff-Bindung. Die Schiiler miissen auBerdem den Unterschied zwischen den
Molekiilen der wasserfreien Sduren und ihren wiBrigen Lésungen wie auch
zwischen den Sduren und ihren Salzen erfassen.

1. In den Molekiilen der wasserfreien Sduren fehlen die lonen, die fiir die
wdBrigen Lésungen der Sduren typisch sind.

2. Salze enthalten im Unterschied zu den Sduremolekiilen im festen Zu-
stand lonen.

Das Kristallgitter eines Salzes besteht aus Kationen der Metalle und Anionen.
Aus diesem Grund lassen sich die Strukturformeln der Salze nicht so ent-
wickeln, daB man in den Sduremolekilen Wasserstoff durch Metalle er-
setzt. Die Bindungen in Sduren und Salzen stimmen nicht iiberein.

Die Behandlung des Dissoziationsvorgangs fiir sauerstoffhaltige Sduren muB
Klarheit dariiber schaffen, daB im Ergebnis der Wechselwirkung mit Was-
ser Teilchen entstehen, die in den Molekiilen der wasserfreien Stoffe nicht
vorhanden waren. In wasserfreier Salpetersdure treten weder Wasser-
stoff- noch Nitrat-lonen auf. Diese lonen bilden sich erst infolge der Bindung
eines Protons aus dem Salpetersduremolekiil durch ein Wassermolekiil.
Dabei wird die am meisten polare Bindung in dem Séuremolekiil aufge-
sprengt. Es ist der Vorbehalt zu machen, daB man das Hydronium-lon H,O~
gewdhnlich als H* schreibt, und darunter versteht, daB in wéBriger Lésung
dieses lon hydratisiert existiert, also mit einem Wassermolekil verbunden
ist. Das Hydronium-lon ist in wéBriger Lésung noch zusétzlich durch Wasser-
molekile hydratisiert. Bestimmten Angaben zufolge werden noch drei Mole-
kile Wasser angelagert, wodurch sich der Komplex [H,O,]* bildet.

Als Beispiel sei die Reaktion von Schwefelsdure mit Wasser genannt:

103



I. HgSO, + H,0 —» H;0* + HSO;

Il. HSO7 + H,0 — H;0+ + SO3-
Die erwdhnten Beispiele belegen, daB beim Lésen von Wasserstoffverbiri-
dungen der VII. und VI. Hauptgruppe wie auch der saverstoffhaltigen Sduren
eine Aufspaltung der Bindung im.Molekiil an der Stelle des Sdurewasser-
stoffs und die Bildung von Teilchen mit neven chemischen Bindungen er-
folgen. Die Hydronium-lonen sind es, die die Séureeigenschaften in waBri-
gen Lésungen ausmachen.
Zu den Sduren gehdren demnach die Stoffe, die beim Lésen in Wasser
positiv geladene Hydronium-lonen bilden.
Eine Wasserstoffverbindung mit polarer Atombindung, die hydratisierte
Hydroxid-lonen bildet, ist Ammoniak. Der Mechanismus fir die Entstehung
never Teilchen bei Wechselwirkung von Ammoniak mit Wasser laBt sich
auf folgende Weise darstellen:

H H H i H T
H:N:+ H:0: 2| H:N: H +1:0:
H H
A ium-| Hydroxid-I

Die Gleichung besagt, daB im Ergebnis der Wechselwirkung des Ammoniaks
mit Wasser nach dem Donator-Akzeptor-Mechanismus eine vierte Bindung
zwischen Stickstoffatom und einem dem Wassermolekiil entzogenen Proton
entsteht. Das so erhaltene Ammonium-lon NH; hat eine positive Ladung,
da das den Wasserstoff im Wassermolekil bindende Elektronenpaar beim
Saverstoffatom des Hydroxid-lons verbleibt.

Die Behandlung der Wechselwirkung der Wasserstoffverbindungen der
Nichtmetalle mit Wasser 1dBt SchluBfolgerungen iiber den EinfluB des Grades
der Polaritdt einer Bindung auf die Eigenschaften zv. Die am stéirksten polare
Atombindung besitzt Fluorwasserstoff HF. Beim Lésen dieses Stoffes in
Wasser entsteht eine Sdure.

HF + H,O = H,0+ + F-
Die Polaritdt der Stickstoff-Wasserstoff-Bindung im Ammoniakmolekiil ist

kleiner als die Polaritidt der Fluor-Wasserstoff-Bindung. Deshalb fishrt
das Lésen von Ammoniak in Wasser zu einer Base.

NH; + H,O = NH} 4 OH-
Stellt man die drei angefiihrten Wasserstoffverbindungen typischer Nicht-

metalle der zweiten Periode einander gegeniiber, IaBt sich die folgende Ge-
setzméBigkeit erkennen:

NH, _ H0 HEF

Zunahme der Protonenaffinitét
Abnahme der Polaritit der Bindung

Gegeniiber Fluorwasserstoff hat Wasser die Eigenschaften einer Base, es
lagert unter Bildung von Hydronium-lonen Protonen an. Da auch Ammoniak
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Protonen anlagert, miissen ihm Wasser gegeniiber die Eigenschaften einer
Base zugeschrieben werden. Wasser selbst erweist sich demnach Ammoniak.
gegeniiber als Sdure. Auf diese Weise lassen sich die amphoteren Eigen-
schaften des Wassers verdeutlichen. Die geringe Dissoziation der Wasser-
molekiile wird durch ihre Wechselwirkung untereinander bedingt und
liefert dquivalente Mengen lonen—Trdger der Sdureeigenschaften (Hydro-
nium-lonen) und Trdger der Baseeigenschaften (Hydroxid-lonen).

H;0 + H,0 & H,0* 4+ OH-
Eines der beiden Wassermolekiile trdgt die Sdure-, das andere die Base-
eigenschaften. .
H;O + H,0 2 H,0* 4 OH-
Base Séure Sdure Base
Im Methanmolekil fehlen beim Kohlenstoffatom einsame Elektronenpaare.
H
H:C:H
H

Im Unterschied zu-:Ammoniak kénnen bei Methan deshalb keine basischen
Eigenschaften auftreten. Man méchte annehmen, daB Wasser Methan Pro-
tonen entreiBt. Dazu wére aber eine ausreichende Polaritdt der Kohlen-
stoff- Wasserstoff-Bindung  nétig. In  Wirklichkeit ist diese Bindung im
Methanmolekil sehr schwach polar; sie kommt einer typischen Atombin-
dung fast gleich. Aus diesem Grund ist Methan keine Sdure und in Wasser
praktisch unléslich. Daraus kann abgeleitet werden, daB Molekiile mit
typisch kovalenter Bindung ( Wasserstoff-, Sauerstoff- und Stickstoffmole-
kiile) bei Einwirkung von Wasser keinen Verdnderungen unterliegen. Eine
geringe Léslichkeit solcher Stoffe in Wasser wird durch zwischenmolekulare
Wechselwirkung und nicht durch lonenbildung hervorgerufen.

Die Schiler kénnen nun zu folgender Verallgemeinerung gefiihrt werden:
Beim L&sen von Stoffen mit lonenbeziehung und stark polarer Atombindung
in Wasser erfolgen Aufspaltung der lonenbeziehung und stark polaren
Atombindung und Bildung von positiven und negativen lonen in der Lsung.
Die Eigenschaft des Wassers, mit solchen Stoffen lonen zu bilden, wird durch
die polare Struktur seiner Molekiile bewirkt.

Der EinfluB der Polaritdt der Molekiile des Lésungsmittels auf die lonen-
bildung kann an Hand einer Untersuchung der Leitfdhigkeit der Losungen
von Chlorwasserstoff in Wasser und in Benzol demonstriert werden. Die
Experimente zeigen, daB die zweite Lsung den elektrischen Strom nicht
leitet. Wenn aber zu dieser Lésung Wasser hinzugefiigt wird, beobachtet
man nach Schitteln des Reagenzglases eine lonenbildung (die Glihlampe
leuchtet auf). Das zeugt davon, daB die Féhigkeit zur lonisierung von Stoffen
mit lonenbeziehung und stark polarer Atombindung solchen Ldsungs-
mitteln eigen ist, deren Molekile eine polare Struktur besitzen.

Man kann auf eine Regel verweisen: ,Ahnliches I&st sich in Ahnlichem*.
Stoffe mit stark polarer Bindung I8sen sich in polaren L&sungsmitteln.
Stoffe mit unpolarer Bindung I8sen sich nur in unpolaren Lésungsmitteln.
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Der EinfluB der Polaritit der chemischen Bindung in den Molekiilen des
Lésungsmittels auf die lonenbildung wird durch eine Gegeniberstellung
ihrer Dielektrizitdtskonstanten deutlich, die in Tabelle 17 aufgefiihrt sind.

Tabelle 17 Dielektrizita von L& itteln und I bild

&

Der Wert der Dielektrizitdtskonstante, der besonders von den Dipoleigen-
schaften der Stoffe abhingt, hat EinfluB auf die lonenbildung durch das
Lésungsmittel.

Bei Wechselwirkung eines geldsten Stoffes mit Wasser verringern sich die
elektrischen Anziehungskréfte der Teilchen um das Achtzigfache. Wenn
zum Beispiel Molekiile des Typs HCl in Wasser gelangen, werden die Pole
dieser Molekile von Wassermolekiilen eingehiillt, was die Bindung in den
Molekilen des geldsten Stoffes abschwicht. Die Folge davon ist, daB bei
relativ geringen Einflissen (Temperatur) ein Zerfall in lonen méglich ist
(* Abb. 10, S. 26).

Auch flussiger Fluorwasserstoff hat die Eigenschaft, lonen zu bilden. Seine
Dielektrizitdtskonstante ist etwa so groB wie die des Wassers. Im Unter-
schied zu Wasser jedoch, das €in amphoteres (amphotropes) Losungsmittel
darstellt, besitzt flissiger Fluorwasserstoff saure (protogene) Eigenschaften,
also ein groBes Bestreben zur Abgabe von Protonen an andere Stoffe. Des-
halb reagieren viele Stoffe, die beim Ldsen in Wasser Sdureeigenschaften
haben, in flissigem Fluorwasserstoff als Lésungsmittel wie Basen.
Wasserfreie Salpetersiure entzieht beim Lésen in Fluorwasserstoff diesem
Protonen und bildet positive Nitronium-lonen H,NO;".

NHO, + HF = H,NOj + F-
Base Séure

Beim Lésen von Ammoniak in flissigem Fluorwasserstoff entstehen Am-
monium-lonen NH;.

NH; + HF = NH; + F-

Base Sdure

Die stdrker ausgeprédgten protonenabspaltenden Eigenschaften des Fluor-
wasserstoffs kommen auch darin zum Ausdruck, daB er als Lésungsmittel
zur lonisierung sogar solcher Stoffe beféhigt ist; die sich Wasser gegeniiber
indifferent verhalten.

Beim Losen von Alkohol in Fluorwasserstoff zum Beispiel kommt es zur
lonenbildung.
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HF 4  CH;OH= CH,OH; + F-

Protonen- Protonen-

donator akzeptor
Nur sehr starke Sduren, zum Beispiel HCIO,, bewahren in flissigem Fluor-
wasserstoff ihre Sdureeigenschaften.

HCIO, + HF = H,F* + CIO}

Séure Base

Zu den Lésungsmitteln mit basischen (protophilen) Eigenschaften gehdrt
flussiges Ammoniak, dessen Molekile eine deutlich ausgeprégte Protonen-
affinitdt besitzen. In flissigem Ammoniak erfolgt ebenso wie in Wasser eine
-lonisierung vieler Stoffe.

NH; + HCl == NH + CI-

(flussig)

Base Sdure
Die stark protophilen Eigenschaften des Losungsmittels flissiges Ammoniak
bewirken auch, daB sich viele in wdBriger Lésung schwache Sduren in
flissigem Ammoniak wie sehr starke Sduren verhalten. ’

NH; + HCN = NH{ + CN-

(flissig) .

Base  Sdure
Je stiirker die protophilen Eigenschaften des Losungsmittels, desto stdrker ist
die Sdure, die mit diesem Lésungsmittel in Wechselwirkung tritt.
Ein und derselbe Stoff hat in bestimmten Lésungsmitteln Eigenschaften eines
schwachen Elektrolyten (Sduren oder Basen), in anderen Losungsmitteln
dagegen verhilt er sich wie ein starker Elektrolyt.
Aus den aufgefihrten Beispieten léBt sich ableiten, daB8 die Bestimmung der
Sduren und Basen als Elektrolyte, die unter Bildung von Wasserstoff- be-
ziehungsweise Hydroxid-lonen dissoziieren, nur fir wéBrige Ldsungen gilt.
Die Eigenschaften eines Stoffes in Lésung hdngen nicht nur von seiner eigenen
Struktur und seinen eigenen Eigenschaften, sondern auch von den Eigen-
schaften und der Struktur des Lésungsmittels ab.
Bei der Behandlung der Eigenschaften der wichtigsten Klassen anorganischer
Verbindungen bietet es sich an, die Abhdngigkeit der Eigenschaften der
Stoffe von der Art der chemischen Bindung zu zeigen. Die Fahigkeit der
Basen beispielsweise, mit Séuren zu reagieren, wird gewdhnlich durch fol-
gende Reaktionsgleichungen wiedergegeben:

H* 4+ OH- - H,0 oder  H,0* + OH- -2 H,0

Man weist darauf hin, daB die charakteristischen Eigenschaften der L&-
sungen von Basen durch das Auftreten von Hydroxid-lonen in diesen L&-
sungen bedingt werden. Diese Feststellung 1Bt sich hier etwas erweitern,
indem man darauf eingeht, daB die Besonderheit der Struktur des Hydroxid-
lons durch einsame Elekironenpaare beim Sauverstoffatom bestimmt wird-
und das Hydroxid-lon auf Grund dieser Elektronenpaare zur Ausbildung
never chemischer Bindungen befdhigt ist. Eine neue stabile chemische

107



Bindung entsteht auch bei der Reaktion von Hydroxid-lonen mit Hydronium-
lonen (Neutralisation).

H
H,O* + :6:H- —-H :6: + H,O

neue chemische

Bindung
Das Hydroxid-lon besitzt eine gréBere Protonenaffinitit als das Wasser-
molekil. Deshalb kann die Abspaltung eines Protons aus einem Hydronium-
lon erfolgen.
Basische Eigenschaften haben auch andere Stoffe sowie lonen, wenn sie in
der Lage sind, Elektronenpaare fiir .die Ausbildung never Bindungen zur
Verfiigung zu stellen. Mit anderen Worten, Basen sind Donatoren von
Elektronenpaaren. Unter diesem Aspekt ist nicht Natriumhydroxid als
Ganzes im eigentlichen Sinne Base, sondern das Hydroxid-lon, das wegen
seiner freien Elektronenpaare neue chemische Bindungen ausbilden kann.
Die Eigenschaft des Karbonat-lons, mit Sduren zu reagieren, wird ebenfalls
durch die Anwesenheit eines einsamen Elektronenpaares bedingt. Durch
Anlagerung eines Protons entsteht ein stabileres Teilchen, das Hydrogen-
karbonat-lon HCO3:

COj;™ + H;O* = HCOy + H,0
Als Basen sind demnach alle Teilchen mit freien Elektronenpaaren zu be-
zeichnen, die mit einem Proton eine stabilere Bindung eingehen kénnen als
mit dem Lésungsmittelmolekiil.

Bei der Reaktion von starken Sduren mit Zyanidlésungen verhdlt sich das
Zyanid-lon wie eine Base:

HyO* 4+ CN- 2 HCN 4 H,0
Auch das Azetat-lon hat in wiiBriger Lésung basische Eigenschaften:
‘ H;0* + CH,COO- = CH,COOH + H,0

Die noch bedeutend gréBere Protonenaffinitét des lons NH; erkldrt, warum
Amide (z. B. KNH,) in flissigem Ammoniak stdrker basische Eigenschaften
haben als Alkalimetallhydroxide (z. B. Kaliumhydroxid) in widBriger Lsung.
Die Definition von Basen als Donatoren von Elektronenpaaren (oder Akzep-
toren von Protonen) fiihrt zu dem SchluB, daB Sduren Akzeptoren von Elek-
tronenpaaren (oder Protonendonatoren) sind:

H H T

H:Cl: 4+ :0:H= |H:O:H| +:Cl:”

Akzeptor eines  Donator eines

Elektronen- Elektronen-

paares paares
Die Profonenaffinitiit eines Wassermolekils ist somit groBer als die eines
Chlorid-lons. Deshalb ist diese Reaktion vom Standpunkt der Sdure-Base-
Theorie nach Brénsted als Verdrdngung einer schwiicheren Base (Chlorid-
lon) durch eine stirkere Base ( Wassermolekil) zu betrachten.
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HCI + H,0 =2 H,0* 4 CI-
Sdure Base Sdure  Base :
(stdrker) (schwdcher)
Genauso wie neben Hydroxid-lonen auch andere Teilchen als Donatoren
von Elektronenpaaren auftrefen, sind nicht nur Protonen Akzeptoren von
Elektronenpaaren. So bildet sich bei der Reaktion von Bortrifluorid mit gas-
férmigem Ammoniak ein Anlagerungsprodukt.

BF, + :NH, — F,B: NH,
Sdure  Base

Séuren kénnen demnach auch Stoffe sein, die Gberhaupt keinen Wasserstoff
enthalten.

Die Definition der Basen und Séuren als Donatoren beziehungsweise Ak-
zeptoren yon Elektronenpaaren erklért auch die amphoteren Eigenschaften
von Stoffén. So verbinden sich die Wasserstoff-lonen einer Sdure beim Lé-
sen von Zinkhydroxid mit den Hydroxid-lonen, weil dadurch stabilere Bin-
dungen entstehen.

Zn(OH), + 2 H* — Zn2* 4+ 2 H,0
Donator von
Elektronenpaaren
(Base)
Bei der Reaktion mit Basen bildet das Zinkhydroxid neve Bindungen mit den
Elektronenpaaren der Hydroxid-lonen und erweist sich somit als Akzeptor
von Elektronenpaaren.
2 OH- + Zn(OH), — [Zn(OH),]*-
Akzeptor von
Elektronenpaaren
(Sdure)
Das Wesen der Neutralisationsreaktion besteht folglich in der Bildung che-
mischer Bindungen durch Wechselwirkung von Séuren mit Basen.
Diese allgemeineren Anschavungen iber die Natur der Sdure-Base-Wech-
selwirkung wurden hier nicht dargelegt, um dem Lehrer deren Behandlung
im Chemieunterricht der Schule zu empfehlen. Sie wurden gegebén, um
einer gewissen Enge und Beschrdnktheit sowie einem absoluten Charakter
in den SchluBfolgerungen vorzubeugen, wie sie in der Unterrichtspraxis sehr
oft vorkommen. Wenn die Schiiler zum Beispiel wissen, daB die basischen
Eigenschaften durch Hydroxid-lonen in wéBrigen Lésungen bedingt werden,
ist der Weg zur Weiterentwicklung und Erweiterung des Wissens weit-
gehend versperrt. Wenn aber gezeigt wird, daB die basischen Eigenschaften
des Hydroxid-lons durch die Anwesenheit eines freien Elektronenpaars be-
dingt werden, sind die Schiiler nicht Gberrascht, wenn diese Eigenschaften
auch viele andere lonen haben kénnen und auch Molekiile, die zur Bildung
chemischer Bindungen mit Akzeptoren von Elektronenpaaren befdhigt sind.
Es reicht nicht aus, diese oder jene Stoffeigenschaften mit der Spezifik der
Zusammensetzung der Stoffe zu begriinden. Man muB in einer zugdnglichen
Form den Schilern erldutern, inwiefern diese Stoffeigenschaften von der
Struktur und der Art der chemischen Bindung abhdngen.
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Behandlung von Austausch- und
Verdringungsreaktionen in Elektrolytiésungen

Die Behandlung von Reaktionen in wdBrigen Losungen gestattet es, die Be-
deutung der’Natur und der Festigkeit der Bindung fiir die Richtung dieser
Wechselwirkungen zu zeigen. Bekanntlich fiihren viele Austauschreaktionen
der Elektrolyte in Losungen zur Bildung unléslicher Produkte, zur Bildung
von Verbindungen mit einer stabilen chemischen Bindung. Eine Barium-
chloridlésung enthdlt hydratisierte Barium-lonen Ba(H,0)% und hydrati-
sierte Chlorid-lonen CI(H,0);, und in einer Natriumsulfatiésung befinden
sich hydratisierte Natrium-lonen Na(H,0); und hydratisierte Sulfat-lonen
$O,(H,0);". Beim Z gieBen der Losungen bildet sich infolge einer
Wechselwirkung zwischen Barium- und Sulfat-lonen Bariumsulfat, in dessen
Kristallen die chemische Bindung zwischen den Barium-lonen Ba®* und
Sulfat-lonen SO?™ entschieden fester ist als ihre vorherige Bindung mit
Hydrathillen.

Ein Zusammentreffen der hydratisierten Natrium- und Chlorid-lonen fishrt
nicht zur Niederschlagsbildung, da die Bindungsenergie der Natrium-
lonen Na* und Chlorid-lonen ClI- im Kristall die Summe ihrer Hydrati-
sierungsenergie nur wenig Ubersteigt. Die Kenntnis der Ursachen fiir
die Niederschlagsbildung bei chemischen Reaktionen erméglicht den Schii-
lern, selbstindig zu erkléren, warom beim Vereinigen der Losungen von
Magnesiumchlorid und Kaliumsulfat kein unlésliches Produkt entsteht. Es
ist klar, daB in solchen Féllen der Wert fiir die Summe der Hydratisierungs-
energien der lonen groBer ist als fiir die Bindungsenergie der lonen in den
Kristallen der betreffenden Stoffe.

In Fdllen, in denen die Hydratisierungsenergie der lonen etwas geringer als
die Bindungsenergie der lonen im Kristall ist, verhindert die ungeordnete
Bewegung der lonen in der Lésung die Bildung eines Niederschlags. Deshalb
fallt bei Austauschreaktionen in Elektrolytldsungen ein Niederschlag nur
dann, wenn lonen vorliegen, deren Bindungsenergie im Kristall wesentlich
groBer als die Summe ihrer Hydratisierungsenergien ist. :
Es sollen jefzt die GesetzméBigkeiten bei Verdrdngungsreaktionen zwischen
Metallen und Sdurelésungen sowie zwischen Metallen und Salzlésungen
eingehender besprochen werden. Gewdhnlich werden die GesetzmdBig-
keiten dieser Wechselwirkungen mit der unterschiedlichen Reaktivitdt der
Metalle erkldrt. Das Wesen dieser Reaktivitdt wird jedoch nicht immer rich-
tig dargestellt. So zieht man zum Beispiel aus der Tatsache, daB in der
Gruppe der. Alkalimetalle die aufzuwendende Energie fiir die Abspaltung
eines Elektrons von oben nach unten abnimmt, den SchluB, die Reakftivitdt
wachse von Lithium bis Zasium an. Es muB so véllig unverstdndlich bleiben,
warum Lithium in der elektrochemischen Spannungsreihe vor Kalium und
Kalzium vor Natrium stehen. Schwierigkeiten dhnlicher Art treten bei der
Beantwortung der Frage auf, warum sich die Werte der Bildungsenthalpien
der Fluoride und Oxide der Alkalimetalle in der Richtung Lithium bis Za-
sium verringern, wdhrend die Bildungsenthalpien der Chloride in der glei-
chen Richtung anwachsen.

110



Die Probleme bei der Erérterung dieser und analoger Fragen resultieren
daraus, daB ein Leitsatz von D. I. Mendelejew nicht immer beachtet wird.
Danach widerspiegelt das Gesetz der Periodizitit die Eigenschaften der
Elemente im Sinne von Atomarten und nicht die Eigenschaften der elemen-
taren Stoffe.!

Die Eigenschaften der elementaren Stoffe stimmen nicht immer mit denen
der sie bildenden Atomarten iberein, sondern héngen noch von anderen
Faktoren ab — unter anderem von der Struktur, von der Zusammensetzung
und von der Art der chemischen Bindung. Der Versuch, das Verhalten der
elementaren Stoffe lediglich aus dem Bau der Atome abzuleiten, ist deshalb
nicht gerechtfertigt.

Die GesetzmdBigkeiten der Verdnderung der Eigenschaften der elementaren
Stoffe sollen am Beispiel der Alkalimetalle erértert werden. Wenn man sagt,
daB die Reaktivitdt dieser Elemente von oben nach unten wadchst, denkt man
an die Energiemenge, die zur Loslésung eines Elektrons vom Atom und seine
Entfernung auf einen unendlich groBen Abstand erforderlich ist. Die Ener-
gien der stufenweisen lonisierung werden lonisierungspotentiale genannt —
das sind die zur Abtrennung des ersten, zweiten, dritten Elektrons vom
Atom aufzuwendenden Potentiale. Tabelie 18 enthélt die Werte der ersten
lonisierungspotentiale der Alkalimetalle.

Tabelle 18 Erste lonisier tential de} Alkali liat

gsp

Die lonisierungspotentiale nehmen in der Richtung Lithium-Zdsium ab. Eine
Loslésung des Elektrons ist bei Lithium am schwersten und bei Zédsium am
leichtesten. Deshalb spricht man auch davon, daB die Reaktivitdt der Alkali-
metalle von Lithium bis Zdsium steigt. Man darf aber nicht vergessen, daB
aus dem lonisierungspotential die Festigkeit der Bindung des Elektrons im
Atom ersichtlich ist. Man kann von der GréBe des lonisierungspotentials
nicht auf den Energieeffekt von Reaktionen schlieBen, in deren Verlauf Ver-
bindungen aus elementaren Stoffen entstehen. Lithium zum Beispiel geht
mit Fluor eine stabilere Verbindung ein (Bildungsenthalpie 612,1 kJ - mol-?)
als Natrium (Bildungsenthalpie 569,0 kJ - mol-1) und Kalium (Bildungs-
emhulpie 562,7 k) - mol-1).
El tare Stoffe bestehen aus gleichartigen Teilchen, die durch chemische
“ Bindung miteinander verknipft sind. Deshalb erfordert der Ubergang von
einem elementaren Stoff zu Einzelatomen (im gasférmigen Zustand) die
Aufwendung einer bestimmten Energiemenge zur Aufspaltung der chemischen
Bindungen.

1 Mendelejew, D. I.: Das Gesetz der Periodizitit. Verlag der Akademie der Wi haften
der UdSSR. Moskau 1958, S. 321 (russ.).
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Der UmwandlungsprozeB Metall (als elementarer Stoff) — hydratisierte
lonen 1Bt sich in folgende Teilschritte aufgliedern:

a) Die Aufspaltung der Bindungen im Metallkristall, also die Um'wondlung
der Aggregation in Einzelatome erfordert Energie, die gleich der Sublima-
tionsenergie ist.

b) Zur Loslsung je eines Elektrons von den Atomen bedarf es der lonisie-
rungsenergie.

<) Die Wechselwirkung der erhaltenen lonen mit Wasser setzt Energie frei,
Hydratisierungsenergie.

Die Werte der genennten GréBen sind fir die Alkalimetalle in Tabelle 19
zusammengestellt.

Tabelle 19 Sublimationsenergien, lonisierungsenergien und Hydratisierungsenergien der
Alkalimetalle i

Um 1 mol eines festen Metalls in den gasférmigen Zustand zu iberfuhren,
muB also Energie zur Aufspaltung aller Bindungen im Kristallgitter auf-
gewendet werden. g

limati
Me Seblimation, 4 S =+4akl-mol
fest Einzel- Sublimations-

atome energie

Zur Abtrennung je eines Elektrons von den Atomen in 1 mol des gasférmigen
Metalls ist die lonisierungsenergie aufzubringen.

Me — Me* + e ] =+ a kJ - mol?
Einzelatome Metall-lonen lonisierungs-

(im gasférmigen  (im gasférmigen energie

Aggregat- Aggregat-

zustand) zustand)

SchlieBlich werden bei Wechselwirkung gasférmiger Metall-lonen mit
Woasser unter Freisetzung von Energie hydratisierte lonen gebildet.

Me~ + n H,0 — Me(H,0), H =—akl-mol?
Metall-lonen hydratisierte Hydratisierungs-

(im gasférmigen lonen energie

Aggregat- (in Losung)

zustand)
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Aus den Darlegungen geht insgesamt hervor, daB die Umwundlung eines
festen Metalls in den Zustand hydratisierter lonen — gedanklich in drei
Einzelvorgdnge zerlegt — um so wahrscheinlicher ist, je kleiner die alge-
braische Summe der Werte der drei betrachteten GroBen (Tab. 19) ist.

Bei eingehender Analyse der Tabelle wird deutlich, daB die nétige Energie
zur Umwandlung eines Metalls in den lonenzustand von Lithium bis Zdsium
abnimmt. Die Hydratisierungsenergie der lonen ist fir Lithium wegen des
kleinen Radius gréBer als fir dle lonen der anderen Metalle. Deshalb ist
— ungeachtet der gréBeren Sublimati und lonisi gie — die
Uberfihrung dieses Alkalimetalls in hydratisierte lonen’ energeﬂsch ginstiger
als in den anderen Fdllen.

Die Umwandlung der festen Metalle in hydratisierte lonen kann nicht frei-
willig ablaufen, da fiir ihre Realisierung Energie bendtigt wird. Sie ist nur
mdéglich, wenn gleichzeitig eine Reaktion abléuft, bei der eine entsprechend
groBe Energiemenge frei wird. Die Bildung von Wasserstoffmolekiilen aus
hydratisierten Wasserstoff-lonen stellt eine solche Reaktion dar.

Es soll eine saure Lsung der Wasserstoff-lonenaktivitdt 1 betruchte’lwerden.
also éine Lésung, die 1 mol Wasserstoff-lonen in 1000 g Wasser enthilt.
Zur Bestimmung der Energiebilanz fir die Reaktion zwischen Metall und
Séureldsung sind folgende Komponenten zu beriicksichtigen:

a) Dehydratisierungsenergie fiir 2 mol Hydronium-lonen, also die Energie,
die zur Lésung aller Bindungen zwischen Protonen und polaren Wasser-
molekilen aufzubringen ist.

2H,0* -2 H* 4+ 2H,0 H= +2akl:mol?
b) Bindungsenergie zwischen Elektronen und Protonen (fir 2 mol), also die
Energie, die beim Ablauf des folgenden Vorgangs frei wird.

2H*+2e —»2H I=—2ak}- mol?
<) Rekombinationsenergie fiir die Molekiilbildung aus Wasserstoffatomen,

also die Energie, die bei der Vereinigung von 2 mol atomarem Wasserstoff
frei wird.

H+H-H, D=—akJ-moI1
Die GroBen sind in Tabelle 20 enthalten.

Tabelle 20 Energiecharakteristik fimdie U dl von Hydr I in molek
laren Wasserstoff
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Die algebraische Summe der Werte zeigt, daB bei der Bildung von mole-
kularem Wasserstoff aus saurer Lésung (lonenaktivitdt 1) je Mol 9,94 eV
frei werden.

Danach stellt man die Gesamtenergie zur Umwandlung eines Mols des
jeweiligen Alkalimetalls in hydratisierte lonen und die Energiemengen, die
bei der Dehydratisierung eines Mols Hydroniwm-lonen mit Bildung von
molekularem Wasserstoff frei werden, einander gegeniiber (Tab. 21).

Tabelle 21 Energiecharakferistik fir die Wechselwirkung der Alkalimetalle
mit Hydronium-lonen

Die Energiebilanz E, + E, weist aus, welche Energiemenge bei der Reaktion
von 1 mol des Alkalimetalls mit 1 mol Hydronium-lonen in saurer Losung
(Aktivitdt der Wasserstoff-lonen 1) frei wird. Diese GréBe ist der Reaktions-
enthalpie der betreffenden Reaktion dquivalent.

Me + H,0* — Me* + 1 H,+ H,0
fest in Lésung  in Lésung

Der groBte Energiebetrag wird bei der Reaktion von Lithium mit verdiinnten
Sduren frei.

Li+HO" - Lt +1H,+HO
fest in Lésung in Losung

Somit ist Lithium Hydronium-lonen gegeniiber das reaktionsfahigste Alkali-
metall und in dieser Beziehung das reaktionsfahigste Metall iiberhaupt.

Die Reaktivitét des Lithiums wird durch die groBe Hydratisierungsenergie sei-
ner lonen (die Bindungsenergie mit polaren Wassermolekiilen) bestimmt.
Eine hohe Hydratisierungsenergie ist auch den Wasserstoff-lonen (Protonen)
eigen. |hre GroBe betrégt —10,87 eV - mol-L. In der Tabelle 20 ist der dop-
pelte Wert der Dehydratisierungsenergie (21,74 eV - mol-) angegeben.
Jedoch darf daraus auf keinen Fall eine entsprechend groBe Reaktivitét des
elementaren Stoffes abgeleitet werden. Es istso, daB atomarer Wasserstoff
eine hohe lonisierungsenergie von 13,6 eV - mol-! benétigt (Energie, die
aufzuwenden ist) und auBerdem eine hohe Dissoziationsenergie der Atome im
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Molekil von 2,24 eV - mol-! (Energie, die ebenfalls aufzuwenden ist).
Wiirde Wasserstoff in freier Form aus Einzelatomen bestehen, waren fir die
Umwandlung eines Mols in hydratisierte lonen 2,73 eV - mol~?, das heiBt,
nur 0,7 eV - mol~! mehr als bei Lithium erforderlich. Die Umwandlung eines
halben Mols molekularen Wasserstoffs in hydratisierte lonen erfordert
4,97 eV - mol=1 (2,73 eV - mol~! + 2,24 eV - mol~?), also 2,94 eV - mol~! mehr
als im Falle von Lithium, was durch die molekulare Natur des Wasserstoffs
bedingt wird.

Der EinfluB der Stabilitdt der chemischen Bindung auyf die Eigenschaften
kann dadurch illustriert werden, daB man solche Paare von Elementen, wie
Natrium und Silber (Elemente aus Haupt- und Nebengruppe derselben
Gruppennummer), Zink und Quecksilber (Elemente einer Nebengruppe)
sowie Natrium und Kalzium (Elemente verschiedener Hauptgruppen), mit-
einander vergleicht (Tab. 22).

Tabelle 22 Sublimations-, lonisierungs- und Hydratisierungsenergien einiger Metalle

Die Auswertung der Energiecharakteristik (Tab. 22) besagt, daB die gerin-
gere Reaktivitit jeweils das Metall aufweist, das die gréBere Sublimations-
energie (die stabilere Bindung im Kristallgitter), das gréBere lonisierungs-
potential und die kleinere Hydratisierungsenergie der longn besitzt.

Den Angaben ist zu entnehmen, daB sich bei Natrium und Silber die
Hydratisierungsenergien der lonen nur unwesentlich voneinander unter-
scheiden. Die Umwandlung des Silbers in hydratisierte lonen ist jedoch um
ein Mehrfaches schwieriger als bei Natrium, und zwar infolge der gréBeren
Sublimations- und lonisierungsenergie des Silbers.

Die Sublimationsenergie des Quecksilbers ist wesentlich kleiner als die des
Zinks. Zink ist jedoch auf Grund der geringeren lonisierungsenergie und
der gréBeren Hydratisierungsenergie der lonen betrdchtlich reaktions-
féhiger als Quecksilber.

SchlieBlich wird die im Vergleich zu Natrium etwas gréBere Reaktivitét des
Kalziums bei Reaktionen in wdBriger Lésung durch die gréBere Hydrati-
sierungsenergie seiner lonen bedingt, ungeachtet dessen, daB sich die
lonisierung seiner Atome ungleich schwerer als bei Natrium realisieren ldBt.
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Ein Vergleich der angegeb G tenergien fiir die g ten Metalle
mit den Energien, die bei der Entwicklung gasformigen Wasserstoffs aus
Lésungen von Hydronium-lonen (der Standardkonzentration) frei werden,
fihrt zu folgender Darstellung (Tab. 23).

Tabelle 23 Energlechurak’eris'ik fir die Wechselwirkung einiger Metalle mit
Hydronium-lonen ’

Die Werte machen deutlich, daB die Reaktionen von Kalzium mit verdiinnten
Sduren energiereicher verlaufen als die analogen Reaktionen des Natriums.
Das wird auch bei einem Vergleich der Reaktionsenthalpie fur die betreffen-
den Reaktionen bestitigt.

Na + Hy0* > Na* + 2 H, + H,0
fest in Losung i n Lésung
AH = — 261 kJ - mol-!

3 Ca+ HiO* 1 Ca®* 411 H, + H,0
fest in Losung in Lésung
AH = — 277 kI - mol-1

Aus diesen Grinden ist Kalzium in der elektrochemischen Spannungsreihe
vor Natrium angeordnet.

Berechnungen der Energiebilanzen fiir Reaktionen der Metalle mit hydrati-
sierten Wasserstoff-lonen kénnten auch fiir andere Metalle vorgenommen
werden. Der Ausdruck E, + E, &8t sofort die Energiemenge erkennen, die
bei der Reaktion von 1 mol des einwertigen Metalls (in festem Zustand) mit
1 mol Wasserstoff-lonen frei wird. Setzt man E, gleich Null, gibt der Ausdruck
E, + E, an, ob 1 mol des jeweiligen einwertigen Metalls leichter oder schwe-
rer in hydratisierte lonen ibergeht als 1 mol atomarer Wasserstoff. In
diesem Fall wechseln die Vorzeichen im Ausdruck E, + E,.

Ein analoges Bild erhélt man durch Messung der elekiromotorischen Kraft
galvanischer Elemente, deren eine Elektrode aus einem Metall besteht, das
sich bei einer Temperatur von t = 25 °C im Gleichgewicht mit einer lonen
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des betreffenden Metalls enthaltenden waBrigen Lésung der Standardaktivitdt
(1 mol in 1000 g Wasser) befindet und deren andere Elektrode die Standard-
wasserstoffelekirode darstellt. Indem man auf diese Weise die elektro-
motorischen Kréfte der galvanischen Elemente aus den verschiedenen Me-
tallen und der Standardwasserstoffelektrode bestimmt, erhdlt man experi-
mentelle Werte fir die Potentiale der Metalle, die auf das gleich Null gesetzte
Potential der Standardwasserstoffelekirode bezogen sind. Diese Werte tra-
gen die Bezeichnung Standard-Elektrodenpotentiale.

Die Reihe der Standardpotentiale ist ihrem Wesen nach der quantitative
Ausdruck der elektrochemischen Spannungsreifie der Metalle. Alle Metalle,
die negative Werte besitzen, werden in Kombinationen ihrer Elektroden
mit der Standardwasserstoffelektrode zu lonen oxydiert. Die Wasserstoff-
lonen nehmen dabei die Elektronen der Metalle auf und werden zu Wasser-
stoffmolekiilen reduziert. Metalle mit kleinerem Elektrodenpotential werden
auch durch lonen von Metallen mit gréBerem Potential oxydiert. Je gréBer
das Elektrodenpotential des Metalls, desto schwerer gehen dessen lonen in
Lésung und desto leichter verlduft der umgekehrte Vorgang, die Umwand-
lung der hydratisierten lonen in freies Metall.

Ordnet man die Metalle in einer Reihe nach wachsendem Potential an, lassen
sich folgende GesetzméBigkeiten hervorheben:

Li K Na Mg Al Zn Fe Sn Pb (H;) Cu Ag Hg

Reduktionsféhigkeit der Metalle sinkt

Li+ K* Na* Mg2* A3+ Zn2+ Fe?+ Sn2+ Pb2+ (2 H*) Cu?* Ag* Hg**
Oxydationsféhigkeit der lonen steigt — -

Metall-lonen und Wasserstoff-lonen vermégen solche Metalle zu oxydieren,
die in der oberen Zeile weiter links von ihnen stehen. Dabei geht eine
chemische Reaktion vonstatten, deren Wesen sich am Beispiel Magnesium
und Kupfer(ll)-lonen wie folgt ausdriicken laBt:

Mg 2e- Cu
'}gzx CTUM

Magnesium wird von den lonen des Kupfers zu Magnesium-lonen oxydiert
und reduziert dabei die Kupfer(ll)-lonen zu freiem Metall.

Sind die Standard-Elektrodenpotentiale bekannt, |&Bt sich der ungeféhre
Wert fiir die Reaktionsenthalpie der Reaktion eines Metalls mit der Salz-
16sung eines anderen Metalls (oder einer Sdurelésung) berechnen, wenn die
Lésungen mit der Standardaktivitét vorliegen. Fir angendherte Berechnun-
gen kann an Stelle der Aktivitdt die Konzentration verwendet werden.

Man berechnet die elektromotorische Kraft des galvanischen Elements,
dessen Arbeit die Oxydation des freien Metalls durch lonen eines anderen
Metalls (oder einer Sdure) zugrunde liegt. So basiert die Arbeit des Daniell-
Elements auf der Reaktion von Zink mit einer Kupfer(ll)-Salzlésung. Die
elektromotorische Kraft dieses Elements ist gleich der Potentialdifferenz der
Elektroden des Kupfers (E°cyi+/cy) und des Zinks (E°zat+jzn), d. h. 0,34 V—
(—0,76V) =1,1V.
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Multipliziert man den erhaltenen Wert des Potentials mit der Zahl der
Elektronen, die vom Reduktionsmittel zum Oxydationsmittel Ubergehen, und
dem Faktor zur Umrechnung von Volt in Kilojoule (1 V entspricht 96,14 kJ),
erhdlt man den Wert fiir die molare Reaktionsenthalpie der Reaktion.

11-2.96,14 = 211,5

Das heiBt, daB bei der Wechselwirkung von 1 mol festen Zinks mit einer
1mol je Liter enthaltenden Kupfer(ll)-lonenlsung eine Reaktion ablduft,
deren molare Reaktionsenthalpie etwa —211,5 kJ - mol-! betrdgt.

Zn 4 Cu** — Zn** 4+ Cu AH=—211,5kl - mol-!

fest in Losung in Lésung  fest

Folglich ist Zink im Zustand hydratisierter lonen energetisch stabiler als
Kupfer im gleichen Zustand. Je negativer der Wert des Standardpotentials
des Metalls ist, desto stabiler ist sein hydratisiertes lon. lJe positiver der
Wert des Standardpotentials des Metalls ist, desto stabiler ist sein Zustand in
Form des Elements und desto weniger stabil ist sein Zustand in Form geloster
lonen. Alle weiter links in der elektrochemischen Spannungsreihe angeord-
neten Metalle.sind Reduktionsmittel in bezug auf die lonen der weiter rechts
angeordneten Metalle. Je weiter die Metalle in der Reihe auseinander ste-
hen, desto heftiger verlduft die Redoxreaktion zwischen ihnen. So wird bei-
spielsweise bei der Wechselwirkung von Zink mit einer Quecksilbersalz-
18sung mehr Energie frei als bei der Reaktion von Kupfer mit der gleichen
Lésung. Gibt man in eine Quecksilbersalzlésung metallisches Zink und
metallisches Kupfer zusammen, beginnt der Ubergang des Kupfers in Losung
praktisch' erst nach Auflésung des gesamten Zinks.

Diese Problematik ruft in der Unterrichtspraxis mitunter gréBere Schwierig-
keiten hervor. Sie entstehen deshalb, weil viele Schiiler geneigt sind, die
elektrochemische Spannungsreihe zu verabsolutieren. Sie beriicksichtigen
nicht, unter welchen Reaktionsbedingungen sich die jeweilige Wechselwir-
kung abspielt und wie groB die lonenkonzentrationen der wdbBrigen Lésun-
gen sind. Dabei wird oft vergessen, daB sich die elektrochemische Span-
nungsreihe auf elementare Stoffe bezieht und nicht auf die Einzelatome der
Elemente. Auch der Versuch, die GesetzmdBigkeiten der Reaktionsabldufe
zwischen Metallen und Wasser aus der elektrochemischen Spannungsreihe
abzulesen, ist eine offensichtlichie Verfdlschung der Wirklichkeit.!

Die Reihe der Standard-Elektrodenpotentiale kann durch Einbeziehung an-
derer Redoxsysteme erweitert werden. Die Werte dieser Systeme aus Me-
tallen und deren lonen, Nichtmetallen und deren lonen sowie komplizier-
teren Teilchen sind in Tabellen enthalten, die man in Handbichern der
aligemeinen, anorganischen und physikalischen Chemie findet.

Als Beispiel soll die Energiecharakteristik fir die Oxydation von Schwe-
felwasserstoff durch Jod in waBriger Lésung betrachtet werden. Das
Potential des Systems 2 H* + S/H,S ist gleich — 0,14 V. Fiir das System J,/2 I~
betrdgt es 4-0,53 V. Das heiBt, daB die Umwandlung von Schwefelwasser-

1 Schelinski, G. I.: Die Entwicklung und Verallgemeinerung der chemischen Kenntnisse
der Schiiler. Utschpedgis, Moskau 1970, S. 84—87 (russ.). . .
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stoff in wéBriger Lésung in freien Schwefel wesentlich leichter zu realisieren
ist als die Umwandlung von Jodid-lonen in freies Jod. Der umgekehrte
ProzeB, die Umwandlung von freiem Jod in den lonenzustand, kann die zur
Oxydation des Schwefelwasserstoffs nétige Energie kompensieren. Im Er-
gebnis der Zugabe einer Jodlésung zu Schwefelwasserstoffwasser geht dann
folgende' Reaktion vonstatten:

HS + J, > 2H* +2)- 4§
Bei Kenntnis der Potentiale der reagierenden Redoxsysteme kann die Ener-
giebilanz der Reaktion berechnet werden. Multipliziert man die Potential-
differenz mit einem Umrechnungsfaktor (,~ 118) sowie der Zahl der um-

gesefzten Elektronen, erhdlt man den Wert fiir die molare Reaktionsenthal-
pie der Reaktion.

+ 0,53 — (—0,14) - 2- 96,14 = 129,6
HyS-aq + J,-aq—>2H 0% +2)--aq+$
AH = —129,6 ki - mol-1
Die Summe der Bindungsenergien der entstehenden Teilchen (Hydronium-
lonen, Jodid-lonen, Schwefelmolekile) ist um 129,6 ki - mol-! gréBer als
die der Ausgangsteilchen'(Schwefelwasserstoff- und Jodmolekile).

Betrachtet man die typische Verdrdngungsreaktion, die zwischen freiem
Halogen und lonen anderer Halogene ablduft, zum Beispiel

2Br- 4+ Cl,— Br, + 2ClI-

in Loésung in Lésung

gelangt man zu der SchluBfolgerung, daB auch in diesem Fall solche Stoffe
gebildet werden, deren Gesamtbindungsenergie gréBer als die Gesamt-
bindungsenergie der Ausgangsstoffe ist. Dieses qualitative Ergebnis wird
quantitativ bestétigt, wenn man die Redoxpotentiale zugrunde legt. Das
Redoxpotential betrégt fir das System Cl,/2 Cl- + 1,36 V und fiir das Sy-
stem Bry/2 Br- + 1,06 V. Die GréBen belegen, daB freies Chlor Bromid-
lonen zu freiem Brom zu oxydieren vermag. Die molare Reaktfonsenthal-
pie der Reaktion ist gleich:

(1,36 —1,06) - 2- 96,14 = 57,6
2Br--aq+ Cl,—> Br, 4+ 2Cl~ - aq
AH = —57,6 kl - mol-!

Die Behandlung von Redoxreaktionen in wdBrigen Elektrolytldsungen macht
es moglich, die Ursachen des Unferschieds zwischen den Eigenschaften
elementarer Stoffe und den entsprechenden hydratisierten lonen der Ele-
mente zu zeigen und zu erkldren, daB derselbe durch deren Struktur und die
Natur der chemischen Bindung hervorgerufen wird. Dazu miissen sich die
Schiiler daran erinnern, daBzum Beispiel die Metalle elementare Stoffe sind
und aus Atomen, lonen und halbfreien Elektronen bestehen.

Die Gesamtanzahlen der positiven und negativen Teilchen in den Metallen (in
freier Form) stimmen iberein. Unter diesem Gesichtspunkt sind die Metalle
neutrale Gebilde.

119



Der Ubergang der Metalle in den Zustand hydrdtisierter lonen erfordert die
Zerstorung der Metallbindung im Kristallgitter, die Loslésung eines Elek-
trons, auch zweier oder dreier Elekironen von den gebildeten Einzelatomen
sowie die Hydratisierung der entstandenen lonen.

Eine anschauliche Bestdtigung fiir die Abhdngigkeit der Eigenschaften der
Stoffe von der Struktur, von der Zusammensetzung und der Art der chemi-
schen Bindung bietet das chemische Experiment, fir das in diesem Zusammen-
hang mannigfaltige Einsatzméglichkeiten bestehen.

Ein Experiment iber die chemische Reaktion von Kupfer mit Salpetersdure
bringt Uberzeugend den Unterschied zwischen Kupfer und hydratisierten
Kupfer(ll)-lonen hervor. Eine Hydratisierung von wasserfreiem Kupfer(il)-
sulfat macht den Unterschied in der Farbe der nicht hydratisierten und
hydratisierten Kupfer(ll)-lonen sichtbar.

Die unterschiedlichen Eigenschaften von Kupfer im Vergleich zu dessen
lonen k in folgenden Experimenten zum Ausdruck:

a) Verdringung von Metallen aus Lésungen ihrer Salze mit Hilfe von Kupfer
Cu 4+ 2Ag(H,0); - Cu(H0)2* + 2 Ag

elementarer hydratisierte

Stoff lonen
Reduktions-  Oxydations-
mittel mittel

b) Reaktion von Kupfer(il)-lonen mit Hydroxid-lonen
Cu(H;0)3* 4 2 OH- — Cu(OH), + n H,0
<) Reaktion von Kupfer(ll)-lonen mit Ammoniak
Cu(H0)%" + 4 NH; — Cu(NH,);* + n H,0
d) Oxydation von Metallen durch Kupfer(ll)-lonen
Fe- +  Cuy(H,0):* — Fe(H,0):* + Cu

elementarer Oxydations- elementarer
Stoff mittel Stoff
Reduktions-

mittel

Aus diesen Experimenten geht hervor, daB Kupfer reduzierende Eigenschaf-
ten hat und zu Kupfer(ll)-lonen oxydiert werden kann.

Hydratisierte Kupfer(ll)-lonen sind (im Gegensatz zum freien Kupfer) durch
oxydierende Eigenschaften gekennzeichnet, die bei Reaktionen mit vielen
Metallen (Blei, Eisen, Zink, Aluminium, Mag ium) in Erscheinung treten.
Experimente dhnlicher Art mit anderen Metallen und ihren Verbindungen
fihren die Schiler zu allgemeineren SchluBfolgerungen.

Freie Metalle haben in chemischen Reaktionen Eigenschaften eines Reduk-
tionsmittels und werden (mit Hilfe eines Oxydationsmittels in waBriger
L&sung) zu hydratisierten lonen oxydiert. N
Metall-lonen (hydratisiert) nehmen an vielen Reaktionen teil, die ohne An-
derung der Oxydationszahl verlaufen (freie Metalle nehmen im allgemeinen
an derartigen Reaktionen nicht teil).

Fir hydratisierte Metall-lonen sind auch oxydierende Eigenschaften charak-
feristisch, was ihre Reduktion zu freien Metallen zur Folge hat.
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Indem man die Aufmerksamkeit der Schiler systematisch auf die Erfassung
dieser GesetzméBigkeiten richtet, werden sie befdhigt, sich Kenntnisse Gber
die Abhdngigkeit der Eigenschaften von der Struktur und der Art der che-
mischen Bindung bewuBt anzueignen. Sie sind dann in der Lage, das Wesen
der folgenden chemischen Reaktionen der Metalle zu begreifen:

—ne~ + pH,0 n+
Me " Oxydation Me(H’o)p
Metalle Reaktionen ohne Anderung
elementare Stoffe der Oxydationszahl
(Reduktionsmittel) 3
+ne"—pH,0 s
Reduktion Me(H,0);
hydratisierte Metall-lonen
(Oxydationsmittel)

Bei der Behandlung der Nichtmetalle bestehen ebenfalls vielféltige Méglich-
keiten fir eine experimentelle Bestitigung des Unterschieds zwischen den
Eigenschaften elementarer Stoffe und denen hydratisierter lonen. Die Ver-
drdngung von freiem Jod aus Jodidlésungen mit Hilfe von Chlor

2J(H,0)7 + Cly — J, + 2 Ci(H;0)7

fihrt die Schiller zu der Erkenntnis, daB Jodid-lonen die Farbe von Stérke-
kleister nicht verdndern und reduzierende Eigenschaften haben.

Freies Jod (und nicht Jodid-lonen) ergeben mit Stérke eine Blaufdarbung.
Freies Jod (im Unterschied zu Jodid-lonen) I8st sich in Benzol wesentlich
besser als in Wasser.

Freies Jod hat oxydierende Eigenschaften.

Sehr lehrreich ist ein Experiment, das die unterschiedlichen Eigenschaften
von Jod und Jodid-lonen wie auch die wechselseitige Umwandlung. des
Molekil- und lonenzustandes erkennen laBt. ’

In einem Reagenzglas wird eine wéBrige Jodidlésung (zv der man Stdrke-
kleister gegeben hat) bis zur Entférbung mit Magnesiumpulver versetzt.
Danach setzt man bis zur Blaufarbung tropfenweise konzentriertes Chlor-
wasser zu. Eine Auswertung der ablaufenden Vorgdnge kann in folgender
Form vorgenommen werden:

Oxydation

I |
Mg + JIz +  pHy0 — Mg(H,0)% + 2 J(H,0)m

Reduktions-  Oxydations-
mittel mittel

! Reduktion 4!

Oxydation

| |
I7.J(H,,O),; + Cly—J;, + 2CI(H,O)7
mittel mittel

Reduktion
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Dieses Experiment kann auch etwas abgewandelt werden. Die wiBrige Jod-
18sung wird auf drei Reagenzgléser verteilt. Eine Probe wird mit einigen
Tropfen Stirkekleister versetzt. Zur zweiten Probe gibt man wenig Benzol
und schijttelt kréftig durch. Man stellt die charakteristischen Eigenschaften
von freiem Jod fest. Der dritten Probe sefzt man Magnesium- oder Zink-
pulver zu. Die Lésung enfférbt sich infolge einer Reduktion des freien Jods
zv Jodid-lonen. Danach halbiert man die erhaltene Lésung. Zu dem einen
Teil gibt man einige Tropfen Stdrkekleister, zum anderen, etwas Benzol
(schiitteln!). In beiden Fillen erfolgt keine Verfiarbung. Danach versetzt man
beide Reagenzgldser so lange mit Chlorwasser, bis im ersten Reagenzglas
eine Blaufdrbung auftritt und sich im zweiten Reagenzglas die Benzolschicht
(beim Schiitteln) farbt.

Beispiele fir Halogene und ihre hydratisierten lonen wurden aus dem Grunde
ausfihrlicher betrachtet, weil im Chemieunterricht die Eigenschaften dieser
Elemente vor der Theorie der Elektrolytiésungen behandelt werden. Hier
bietet sich so Gelegenheit, die Eigenschaften dieser Stoffgruppe auf einem
hohen theoretischen Niveau zu erértern.

Die sich anschlieBende Behandlung der Eigenschaften weiterer Nichtmetalle
(darunter die Nichtmetalle der VI. Hauptgruppe) gestattet es dann, neuve
Beispiele fir den Unterschied zwischen elementaren Stoffen und deren
hydratisierten lonen anzufijhren.

Die freien Nichtmetalle bestehen aus elektroneutralen Molekiilen (oder
Atomen), die in chemischen Reaktionen als Oxydationsmittel auftreten.
Die Umwandlung freier Nichtmetalle in hydratisierte lonen besteht in der
Zerstorung der kovalenten Bindungen zwischen den Atomen, in der An-
lagerung von Elektronen an die Einzelatome sowie in der Hydratisierung der
entstandenen negativen lonen. ’
Die hydratisierten lonen der typischen Nichtmetalle haben in Redoxreak-
tionen reduzierende Eigenschaften und ‘treten (im Unterschied zu freien
Nichtmetallen) nicht- als Oxydationsmittel auf. Je ausgeprdgter die oxy-
dierenden Eigenschaften des freien Nichtmetalls sind, desto schwécher sind
die reduzierenden Eigenschaften seiner negativen lonen.

Wenn im SchluBteil des Lehrgangs die Kenntnisse iber die in wéBrigen
Lésungen ablaufenden Reaktionen verallgemeinert werden, lassen sich
folgende Reaktionen einbeziehen, die das Wesen der Umwandlung von
Metallen in positive lonen und auch das Wesen der Umwandlung von Nicht-
metallen in negative lonen darstellen:

Oxydation nt
Me Reduktion Me(H0),
elementare hydratisierte
Stoffe Metall-lonen
Reduktionsmittel Oxydationsmittel

n— Oxydation

R(HO)p Reduktion R
hydratisierte freie Nichtmetalle
Nichtmetall-lonen {elementare Stoffe)
Reduktionsmittel Oxydatjonsmittel
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Im Mittelpunkt dieses Kapitels sollen einige grundlegende Fragen stehen, die
mit der Behandlung der Nichtmetalle und ihrer Verbindungen zusammen-
hdngen. Natirlich kann man nicht iber die Eigenschaften der Nichtmetalle
sprechen, ohne die Eigenschaften dieser Elemente gegeniiber Metallen und
deren Verbindungen zu charakterisieren. .

Behandlung der Eigenschaften der Halogene

Aus der Stellung der Halogene im Periodensystem der Elemente folgt, daB
diese Elemente zur Bildung zweiatomiger Molekiile beféhigt sind, in denen
eine unpolare kovalente Bindung zwischen den Atomen vorliegt. Deshalb
sind fir die Halogene im festen Aggregatzustand Molekilkristallgitter kenn-
zeichnend. Die unbedeutenden zwischenmolekularen Krifte in den Kristall-
giftern dieser Stoffe bedingen einen relativ leichten Zerfall in Einzelmolekiile,
was in niedrigen Schmelz- und Siedetemperaturen der Halogene zum Aus-
druck kommt. i

Wichtige physikalische Eigenschaften der Halogene sind in Tabelle 24 ent-
halten. :

Viele physikalische Eigenschaften der Halogene dndern sich von Fluor nach
Jod gesetzmdBig. So wachsen die Schmelz- und Siedetemperaturen in Ab-
héngigkeit von der relativen Molekiilmasse an, ebenso die Dichten sowie
die Litermassen der gasférmigen (dampfférmigen) Stoffe im Normzustand.

o — o -

Tabelle 24 Physikalische Eigenschaften der Halog
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Jedoch veréndern sich nicht alle Eigenschaften der Halogene in der gleichen
Aufeinanderfolge. Anomale Eigenschaften hat bekanntlich Fluor, in dessen
Molekiilen die Bindung zwischen den Atomen betréchtlich schwdcher als in
Chlormolekiilen ist. Daraus erkldrt sich der relativ leichte Zerfall der Mole-
kille dieses Halogens in Atome bei Temperaturerhdhung, wie aus einem
Vergleich der thermischen Dissoziationsgrade hervorgeht.

Der thermische Dissoziationsgrad (in Prozent) betrdgt bei 1000 °K fiir
Fluor F, 4,3, fir Chlor Cl, 0,035, fir Brom Br, 0,23, fir Jod J, 2,8 und bei
2000 °K fisr Fluor F, 98,9, fir Chlor Cl, 37, fir Brom Br, 72,4, fur Jod J, 89,5.
Die erheblich gréBere Festigkeit der Bindung im Chlormolekil im Vergleich
zum Fluormolekil wird durch die Bildung zusdtzlicher koordinativer Bin-
dungen zwischen 3p- und 3d-Elektronen hervorgerufen. Wiirde im Chlor-
molekil nur eine einzige Atombindung bestehen, miiBte das Fluormolekil
stabiler als das Chlormolekiil sein. Die gréBere Stabilitéit des Chlormolekils
wird durch die gréBere Festigkeit der Mehrfachbindung Cl 2= Cl gegeniiber
der Einfachbindung F—F erkldrt. Mit zunehmendem Radius der Atome im
Molekiil werden die koordinativen Bindungen schwdcher beziehungsweise
Uberhaupt nicht mehr ausgebildet. Deshalb veréndern sich die Eigenschaften
von Chlor, Brom und Jod in der Folge, wie sie aus derenStellung im Perioden-
system der Elemente hervorgehen.

Somit wird deutlich, daB die Eigenschaften der elementaren Stoffe nicht
immer eindeutig nur vom Atombau bestimmt werden, sondern auch von der
Art der chemischen Bindung, den zwischenmolekularen Wechselwirkungen
und einer Reihe anderer Faktoren abhdngen.

Eine Begriindung fir die geringe Bindungsenergie im Fluormolekil im
Vergleich zum Chlormolekil kann etwa auf folgende Weise gegeben werden:
Wegen des kleineren Radius der Fluoratome ist der Abstand zwischen ihnen
im Molekil geringer als im Chlormolekiil. Der Kernabstand im Chlor-
molekil ist 1,4 mal gréBer als im Fluormolekiil. Man kann sagen, daB sich
in einem verhdltnismdBig kleinen Raum eine groBe Anzahl von AuBen-
elektronen befindet (14 Elektronen), vondenen nur 2 Elektronen das bindende
Molekilorbital bilden. Deshalb wirken neben den Anziehungskrdften zwi-
schen den Atomen durch die Uberlappung der Orbitale auch AbstoBungs-
krdfte zwischen den einsamen Elektronenpaaren (das betrifft 12 Elektronen),
die diese Bindung schwachen.

Die Behandlung der Eigenschaften anderer Nichtmetalle gibt nicht in jedem
Fall die Méglichkeit, dieselben GesetzmédBigkeiten zu demonstrieren. Mit
Verédnderung der Ordnungszahl der Elemente verdndert sich ndmlich die
Zusammensetzung der Molekiile, die Anzahl der benachbarten Atome und
die Anzahl der Atombindungen zwischen ihnen. Das fiihrt oft zu sehr krassen
Unterschieden in den physikalischen Eigenschaften der elementaren Stoffe,
zu Strukturdefekten der Kristallgitter sowie einigen allotropen Erscheinun-
gen. Die Verdnderungen der Eigenschaften elementarer Stoffe sind demnach
wesentlich komplizierter als die Verénderung der Eigenschaften der Ele-
mente nach deren Stellung im Periodensystem.

Die Verdnderungen der Reaktivitit der Halogene in der Reihe F, — Cl; —
— Br, — J, kommen am anschaulichsten bei der Betrachtung ihrer Wasser-
stoffverbindungen zum Ausdruck. So reagiert Fluor noch mit Wasserstoff
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bei Temperaturen von —250 °C, wobei die Reaktion explosiv erfolgt.
Chlor geht mit Wasserstoff unter EinfluB von ultraviolettem Licht eine Ver-
bindung ein. Die Reaktion von Wasserstoff mit Brom verlduft bei Erwdrmung
des Gemisches, und eine Verbindung von Wasserstoff mit Jod findet sogar
erst bei héherer Temperatur und dann nicht vollstdndig statt. Die Verrin-
gerung der Affinitdt der Halogene zu Wasserstoff kann in gewisser Annéhe-
rung an Hand der molaren Bildungsenthalpie fiir die Synthese der Halogen-
wasserstoffe in der Gasphase gezeigt werden.

THe+ yFoHE | AH = —296,4 ki - mol-!

SHi+ 3 CLoHCl  AH= —91,6 k) . mol-t

2
THe+ +Bry> HBr  AH = —30,5 kI - mol-1
TH Tl H AH = —5,5kJ - mol-1

Bei der Reaktion der Halogene mit Wasserstoff ist Energie fir die Auf-
spaltung der unpolaren Atombindungen in den Molekiilen der Ausgangs-
stoffe aufzuwenden. Andererseits wird Bindungsenergie bei der Entstehung
der Atombindungen in den Halogenwasserstoffmolekiilen frei. Die Differenz
zwischen den Bindungsenergien der Ausgangs- und Endstoffe stellt die
Reaktionsenthalpie der Reaktion dar. Fir die Bildung von Bromwasserstoff
seien die Werte im einzelnen angefiihrt.

H, + Br, — 2 HBr
Dissoziationsenergie Bindungsenergie (2x)
der Bindung . * der Bindung

431kl - mol=! 199 k) - mol-! 691 kJ - mol-!

Die bei der Bildung von Bromwasserstoff gewonnene Bindungsenergie ist um
691 kl - mol-2— (431 kJ - mol~! 4 199 kJ - mol-1) = 61 kJ - mol-! oder — auf
1 mol Bromwasserstoff umgerechnet — um 30,5 kJ - mol-1gréBer als die Sum-
me der Bindungsenergien der Ausgangsstoffe Brom und Wasserstoff. Der
Wert ist identisch mit der molaren Bildungsenthalpie der Reaktion.

5 Ha+ 3 Bry—HBr  AH = —305kI - mol-1

Die Festigkeit der chemischen Bindung féllt in der Reihe der Halogenwasser-
stoffe wie folgt:

H—F > H-Cl - H—Br — H—J

565,9 kJ - mol~! 430,5 kJ - mol-! 345,5k) - mol~t  296,6 ki - mol-1
Die Abnahme der Stabilitdt der Bindung in den Halogenwasserstoffmole-
killen kann durch ein Experiment demonstriert werden. Drei trockene
Zylinder werden mit gasférmigen Halo§enwasserstoffen gefiillt — der erste
mit Chlorwasserstoff, der zweite mit Bromwasserstoff, der dritte mit Jod-
wasserstoff — und mit Glasscheiben verschlossen. Man erhitzt einen (win-
kelig gebogenen) Glasstab bis zur Rotglut und taucht ihn in den ersten Zylin-
der. Dabei gehen keinerlei Verdnderungen vor sich. Der Glasstab wird
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erneut bis zur. Rotglut erhitzt und dann in den zweiten Zylinder eingetaucht.
Auch in diesem Fall ist keinerlei Verdnderung festzustellen. SchlieBlich wird
der glihende Glasstab in den dritten Zylinder eingetaucht. Dabei beobach-
tet man das Freiwerden einer gréBeren Menge violetter Jodddmpfe sowie
ein Enfflammen von Wasserstoff, der sich im Ergebnis des thermischen Zer-
falls von Jodwasserstoff gebildet hat.

2H) > H, + J,

Die Verdnderung der Reaktivitit der Halogene gegeniiber Metallen kann
nur an einzelnen konkreten Beispielen besprochen werden. So verringert
sich zum Beispiel die Reaktivitdt der Halogene gegeniiber Kalium, da die
Gitterenergie der Kaliumhalogenide zum Kaliumjodid hin abnimmt (Tab.25).
In der gleichen Richtung fllt die Reaktivitit der Halogene gegeniiber Kal-
zium und Aluminium. Daraus darf jedoch nicht auf die Reaktivitét der Halo-
gene gegeniiber Metallen iiberhaupt geschlossen werden.

Tabelle 25 Giﬁerene?gien fiir Kristalle der Kaliumhalogenide

Die Haltlosigkeit solcher Urteile kommf schon in dem nachfolgenden Beispiel
zum Vorschein. Die molare Bildungsenthalpie von Eisen(lll)-chlorid betrdgt
137 kJ < mol-1, die molare Bildungsenthalpie von Aluminiumbromid dagegen
169,6 kl - mol-1. ) i
Die gesetzmiBige Abnahme der Stabilitét der Bindung in der Reihe HF,
HCI, HBr, HJ 8Bt Schliisse in bezug auf die Maglichkeit einer Aufspaltung
der chemischen Bindungen bei Reaktionen dieser Stoffe mit freien Halogenen
und die Bildung von Stoffen mit gréBerer Bindungsstabilitdt zv. Als Beispiel
fir eine solche Reaktion kann die Oxydation von Jodwasserstoff mit freiem
Chlor dienen. ,

2H]  + Cl, - 2HC + I,
2H—) 4+ CI—Cl -2H-CI + J-J
Bindungs-

2-296,6 2394 2-430,5 150,7 energie
in ki - mol-t

Der ProzeB verlduft mit negativer Reaktionsenthalpiein Richtung der Bildung
einer stabileren Wasserstoffverbindung.
—1 +0 -1 40
2HI 4+ Cl,- - 2HCI+J; AH= —179,1k}- mol-?
Reduktions- Oxydations-
mittel mittel
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Folgende Experimente sind an dieser Stelle angebracht:

1. Man fiillt einen trockenen Zylinder mit gasférmigem Jodwasserstoff, einen
anderen mit Chlor und deckt beide Zylinder mit einer Glasscheibe ab. Beide
Gase miissen trocken sein. Auf den verschlossenen Zylinder mit Chlor stellt
man mit dem Boden nach oben den ebenfalls verschlossenen Zylinder mit
Jodwasserstoff. Danach entfernt man die Glasscheiben und beobachtet eine
stirmisch verlaufende Reaktion, bei der sich Jodddmpfe entwickeln (weiBer
Hintergrund!). )

2. Man fiihrt ein analoges Experiment mit Brom als Oxydationsmittel durch.
Dazu wird einer der Zylinder mit Bromddmpfen gefiillt. Im tbrigen wird
genauso verfahren wie im ersten Experiment. Auch hier ist die Bildung von
Jodddmpfen zu beobachten. L

Diese Experimente bestdtigen: Je weniger stark oxydierend das freie Halo-
gen ist, desto stdrker reduzierend ist seine Wasserstoffverbindung. Sie be-
stitigen ferner eine Verringerung der Stabilitdt der Bindung zwischen
Wasserstoff- und Halogenatomen mit VergroBerung der Ordnungszahl des
Halogens. Sie bestdtigen schlieBlich auch die Zunahme der Festigkeit der
Bindung in entgegengesetzter Richtung.

Dasfolgende Experiment ist geeignet, die unterschiedlichen, von derFestigkeit
der Bindung H—X in den Molekiilen abhéngenden reduzierenden Eigen-
schaften der Halogenwasserstoffe gleichzeitig zv zeigen.

In vier 150-ml-Bechergldser gibt man je 5.--10 g kristalline Halogenide —
in das erste Natriumfluorid (oder Ammoniumfluorid), in das zweite Natrium-
chlorid, in das dritte Natriumbromid, in das vierte Natriumjodid (oder
Kaliumjodid). Danach setzt man je 15..-25 ml konzentrierte Schwefelsdure
hinzu. Infolge von chemischen Reaktionen ist in allen Bechergldsern eine
Gasentwicklung zu beobachten:.

NaF + H,SO, — NaHSO, + HF
NaCl + H,SO, — NaHSO, + HCI
NaBr 4 H;SO, — NaHSO, + HBr
Nal + H,SO, — NaHSO, + HIJ
Bromwasserstoff und Jodwasserstoff reagieren mit iiberschissiger Schwefel-
sdure weiter.
-1 +6 +0

+4
2 HBr + H,SO, — Br, 4+ SO, + 2 H,0
-1 16 +0 —2

8 HI 4+ H,SO, — 4, + H,S + 4 H,0O
In diesen beiden Bechergldsern ist eine Entwicklung von Brom- beziehungs-
weise Jodddmpfen festzustellen. Hinter die Bechergldser 1 und 2 wird ein
schwarzer, hinter die anderen ein weiBer Schirm gestellt.
Aus den Experimenten 1Bt sich ableiten: Fluor- und Chlorwasserstoff werden
von ‘konzentrierter Schwefelsdure nicht oxydiert. Sie sind demnach relativ

schwache Reduktionsmittel. Bromwasserstoff wird bis zu freiem Brom oxy-
diert und hat somit Eigenschaften eings Reduktionsmittels. Jodwasserstoff
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wird von Schwefelsdure zu freiem Jod oxydiert, Schwefelsdure selbst dabei
bis zum Schwefetwasserstoff reduziert, d. h. iiber Schwefeldioxid hinaus.
Jodwasserstoff ist demnach das stdrkste Reduktionsmittel.

Die Gegeniberstellung fiihrt zu einer Verallgemeinerung: Je weniger stabil
die chemische Bindung zwischen Wasserstoff- und Nichtmetallatom, desto
stirker die reduzierenden Eigenschaften der Wasserstoffverbindung.
Denselben SchiuB kann man auch am Beispiel solcher Verbindungen, wie
Wasser H,0, Schwefelwasserstoff H,S, Selenwasserstoff H,Se und Tellur-
wasserstoff H,Te ziehen. In dieser Reihe verstdrken sich die reduzierenden
Eigenschaften ebenfalls von links nach rechts.

In der Unferrichtspraxis wird der Behandlung derartiger Reaktionen in
wiBriger Lésung gewdhnlich groBe Aufmerksamkeit, gewidmet. Dabei
ibergeht man jedoch jeden Vorbehalt und a8t somit bei den Schiilern den
Eindruck entstehen, daB die Verdrdngung von Brom bei Einwirkung von
Chlor auf eine wiBrige Kaliumbromidlsung fir die reduzierenden Eigen-
schaften der Bromid-ionen spricht. In Wirklichkeit wird in diesem Fall die
Redukfion der hydratisierten Bromid-lonen gegeniiber freiem Chlor demon-

striert. Oxydation

I |
Cl, +  2Br(H,O) — Br, + 2CI(H,0),

|
Oxydations-  Reduktions-
mittel mittel

"Reduktion

Dabei finden staft: Aufspaltung der Bindung in Chlormolekilen (Aufwendung
von Energie fir die Dissoziation der Molekiile in Atome), Dehydratisierung.
der Bromid-lonen (Aufwendung von Energie fir die Abtrennung polarer
Molekile von negativen lonen), Loslésung eines Elektrons von den Bromid-
lonen (dieser Vorgang verlduft ebenfalls unter Energieverbrauch), An-
lagerung eines Elekirons an die Chloratome (Gewinn von Energie der Elek-
tronenaffinitdt), Vereinigung der Bromatome zu Molekiilen (Gewinn der
Bindungsenergie), Hydratisierung der Chlorid-lonen.

Die ersten drei Vorgdnge erfordern Energie, die letzten drei Vorgdnge da-
gegen verlaufen unter Energiegewinn.

Die algebraische Summe ergibt eine insgesamt positive Energiebilanz. Das
zeugt von der gréBeren Stabilitét der Bindung in den entstandenen Teilchen
gegeniiber den Teilchen der Ausgangsstoffe.

Cl, + 2 Br(H,0); — Br, + 2 CI(H,0)x

Summe < Summe
der Bindungsenergie der Bindungsenergie
der Teilchen " der Teilchen

Da die Bindungsenergie in Chlormolekiilen (239,4 kJ - mol-1) gréBer als die
in Brommolekiilen (199 kJ - mol-1) ist, wird die Triebkraft des Prozesses im
vorliegenden Fall offensichtlich durch zwei Faktoren bestimmt: durch die
gréBere Festigkeit-der Bindung des Elekirons an das Chlorid-lon (die Elek-
tronenaffinitit der Chloratome betrdgt 362 kJ - mol-?) im Vergleich zum

9 [032503] 129



Bromid-lon (die Elekironendffinitdt der Bromatome betrdgt 349 kJ - mol-!
und durch den gréBeren Wert der Hydratisierungsenergie der Chlorid-
lonen (351 kJ - mol~1) im Vergleich zur Hydratisierungs¢nergie der Bromid-
lonen (317,7 kJ - mol-2). ;
Daraus folgt, daB sich die Reaktivitit der Halogene als elementare Stoffe bei
Reaktionen in wdBriger L&sung in derselben Richtung verdndert, in der sich
* auch die Reaktivitdt der Elemente dieser Hauptgruppe veréindert. Berechnet
man den Energiegewinn beim Ubergang der Halogenmolekiile in hydrati-
sierte lonen (d. h. die algebraische Summe aus der Dissoziationsenergie der
Molekile in Atome, der Elektronenaffinitdt der Atome und der Hydrati-
sierungsenergie, kommt man zu folgenden Werten:

TR+ e +nHO - FHO0)r  AH = —74k kI - mol-1

1+ e +nHO - CIHO);  AH = —605 ki - mol-t

3 Brs + e +nH,0 - Br(H,0); AH = —568kl - mol-1

Tl € +nHOSI(HO)  AH= —473 k- mol-1

Bei einem Vergleich der GréBen ist ersichtlich, daB die Umwandlung von
molekularem Fluor in hydratisierte Fluorid-lonen energetisch am meisten
wahrscheinlich ist und danach die Umwandlung von Chlor in hydratisierte
lonen. Die chemische Bindung des Chlors im hydratisierten Chiorid-lon ist
fester als die Bindung der Atome im Molekiil.

le gréBer die Ordnungszahl des Halogens, desto geringer ist die Bindungs-
energie des Halogenid-lons im hydratisierten lon. Deshalb vermag das
Halogen mit klginerer Ordnungszahl als el tarer Stoff lonen der Halo-
gene mit gréBerer Ordnungszahl aus Ldsungen zu verdréngen (zu oxydie-
ren). Es geht gleichsam eine eigenartige ,,Konkurrenz** um den Besitz eines
Elektrons und einer Hydrathille vonstatten. Die Verbindung des Afoms mit
dem Elektron und den Hydrathiillen des Wassers ist bei Brom entschieden
stabiler als bei Jod.

B, + 2IHOf — ), + 2Br(H0);

unpolare Bindung unpolare Bindun,

Atombindung zwischen lonen Atombindung zwischen lonen
und polaren und-polaren
Wassermolekiilen Wassermolekiilen
(weniger stabile (stabilere
Bindung) Bindung)

Die Eigenschaft der Halogene, in hydratisierte lonen iiberzugehen, verédndert
sich in derselben Richtung wie deren Eigenschaft, in reduzierter Form (Oxy-
dationszahl —1) in Verbindungen Gberzugehen. . .

Zur Vervollsténdigung des Bildes bleibt nur noch zu zeigen, wie sich die
Eigenschaft der Halogene verdndert, in nicht hydratisierte lonen iberzu-
gehen, wie sie zum Beispiel in lonenkristallen vorliegen. Dazu werden' die
Gitterenergien der Natriumhalogenide betrachtet. In diesem Fall féllt die
Stabilitdt der Bindung von Natriumchlorid bis Natriumjodid.
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Die Verdnderung der Reaktivitdt der elementaren Stoffe in der Reihe
F,— Cl, — Bry— J,
ist Gbereinstimmend unabhdngig davon, ob sich bei chemischen Reaktionen

dieser einfachen Stoffe als Teilchen lonen in lonenkristallen, hydratisierte
lonen oder kovalent gebundene Atome in Molekiilen bilden (Tab. 26).

Tabelle 26 Festigkeit der chemischen Bindung in Halogenverbindungen
v

Die Stabilitét der chemischen Bindung hat besondere Bedeutung auch bei der
Behandlung der Darstellungsmethoden der Halogene. Als Beispiel kann die
'Elektrolyse von Salzlésungen gewdhlt werden. Allgemein besteht diese
Reaktion in einer Oxydation hydrafisierter lonen der Halogene zu Mole-
kilen. .

2 X(Hy0)7 — 20 H,O + X + 2 &=

Eine Aufgliederung der Reaktion in Teilreaktionen ist in Tabelle 27 wieder-
gegeben.

Tabelle 27 Aufzuwendende Energie und entstehende Energie bei der Elektrolyse von
Halogenididsungen

Eine Gegeniberstellung der Werte aus Tabelle 28 |dBt eine Abnahme der
aufzuwendenden Energie fiir die Oxydation hydratisierter Halogenid-lonen
zu elementaren Stoffen mit VergréBerung der Ordnungszahl des Halogens
erkennen.
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Tabelle 28 Energiecharakteristik fir die Umwandlung hydratisierter Halogenid-lonen in
freie Halogene

Vergleicht man diese Werte mit der Energie, die bei der Reduktion von
Hydronium-lonen zu molekularem Wasserstoff frei wird (—4,97 eV - mol-Y)
und setzt letztere gleich Null, erhdlt man aus der algebraischen Summe -
Zahlenwerte fiir eine quantitative Charakferistik der jeweiligen Reaktion.

F(HO)s » 4 Fi+ nHO + &= E=+277eV.mol
CI(H,0)7 > 3-Cly + nH,O + &= E= +123 eV - mol-2
Br(H,0); — Br,+ nHO+e E= 4095V molt
IHO) > 20, +nHO + e E=+048eV. molt
Die auf rechnerischem Wege erhaltenen Werte stimmen mit den experimen-

tell bestimmten Standard-Elektrodenpotentialen anndhernd Uberein (Tab.29).
Zum Vergleich wird das Standardpotential des Saverstoffs angefihrt.

s — T——— -

Tabelle 29 Standard-Elektrodenp le der Hal ; und des Sauerstoffs

Unter Verwendung der angegebenen Werte in den Tabellen 28 und 29 4Bt
sich leicht ermitteln, daB fir die anodische Oxydation von Jodid-lonen das
kleinste Potential nétig ist (0,54 V). Umgekehrt ist die Uberfihrung von Jod
in den lonenzustand am schwierigsten, weil damit der geringste Energie-
gewinn verbunden ist. Die Oxydation von Fluorid-lonen zu freiem Fluor, d.h.
die Darstellung von Fluor durch Elektrolyse wéBriger Fluoridlésungen, ist
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nicht realisierbar, weil unter diesen Bedingungen an der Anode eine Oxy-
dation von Wasser vonstatten geht:

2H,0 4 H* + 0, + he

Diese erfordert weniger Energie (1,23 V) als die Oxydation hydratisierter
Fluorid-lonen zu freiem Fluor (2,85 V). Fluor ist in Form hydratisierter
Jonen bedeutend stabiler als in Form von Molekiilen. Aus diesem Grund
kann Fluor nur durch SchmelzfluBelekirolyse seiner Salze gewonnen wer-

den.

Aus Tabelle 29 geht noch eine weitere Besonderheit des Fluors hervor. Die
Elektronenaffinitét der Fluoratome ist mit 3,58 eV - mol-1 geringer als die
der Chloratome mit 3,72 eV - mol-1. Deshalb ist es falsch, die gréBere
Reakfivitdt des Fluors damit zu erkldren, daB sich seine Atome angeblich
leichter mit Elektronen vereinigen als die Atome anderer Halogene (Chlor
und Brom). In Wirklichkeit ist die Reaktivitt des Fluors auf die geringe
Dissoziationsenergie seiner Molekiile in Atome (159,5kJ - mol-1) zuriick-
zufihren. Die Bindungsenergie fur die Chlor- und Brommolekile ist in-
dessen gréBer (239,4 k) - mol-1 beziehungsweise 199 k) - mol-1). Der etwas
groBere Energiegewinn bei der Anlagerung eines Elektrons an Chloratome
verliert jegliche Bedeutung gegeniber dem hohen Energieaufwand zur Auf-
spaltung der Bindung zwischen den Atomen im Molekiil. Das fishrt bei
Fluor in vielen Féllen zu einem ginstigeren Ubergang in den lonenzustand
als bei Chlor. Wenn die Reaktion in waBriger Lésung ablduft, wird dieser
Ubergang durch den gréBeren Wert der Hydratisierungsenergie der lonen
noch erleichtert. Er betrégt fir Fluorid-lonen 487 kJ - mol-2, fir Chlorid-
lonen 351 kJ - mol-2 und fir Bromid-lonen 317,5 kJ - mol-*. Eine Erkldrung
dafiir ergibt sich aus dem kleinen Durchmesser des Fluorid-lons. Der groBe
Wert der Hydratisierungsenergie bei Lithium basiert ebenfalls auf einem
kleinen lonenradius.

Wiirden Fluor und Chlor in freier Form aus Einzelatomen und nicht aus
Molekiilen bestehen, wire energetisch gesehen der Unterschied zwischen
ihnen in bezug auf den Ablauf vieler Reakfionen mit anderen Stoffen nicht so
groB, wie er fir die Molekiile dieser Halogene beobachtet wird. Die Bil-
dungsenthalpie fir die Entstehung von Fluorwasserstoff aus molekularem
Wasserstoff und Fluor ist 2,9mal groBer als die entsprechende Bildungs-
enthalpie fijr Chlorwasserstoff. Die Bildungsenthalpie fiir die Entstehung von
Fluorwasserstoff aus atomarem Wasserstoff und Fluor dagegen Ubertrifft
den entsprechenden Wert fiir Chlorwasserstoff nur um das 1,3fache. Be-
stinde der etementare Stoff Chlor aus Einzelatomen und nicht aus Molekilen,
wiire die Darstellung von freiem Chlor durch Elektrolyse waBriger Chlorid-
I6sungen praktisch ebenso unméglich, wie das fiir die elektrolytische Oxy-
dation hydratisierter Fluorid-lonen der Fall ist.

Die Reaktivitdt des Wasserstoffs wird dadurch betréchtlich herabgesetzt,
daB die Atome dieses Elements fest in Molekiilen vereinigt sind. Wiirde Was-
serstoff nicht aus Molekiilen, sondern aus Einzelatomen bestehen (wie bei-
spielsweise die elementaren Stoffe, die von den Elementen der nullten Haupt-
gruppe gebildet werden), wire sein Platz in der elektrochemischen Span-
nungsreihe zwischen Natrium und Magnesium zu suchen, das heiBt, er wére
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reaktionsféhiger als solche Metalle wie Aluminium und Zink. Das wiirde
bedeuten, daB diese Metalle in sauren Lésungen durch Wasserstoff-lonen
nicht oxydiert werden kénnten. Wasserstoff wiirde aus Sduren von ihnen
nicht verdréngt werden. Es ist also zu beachten, daB man nicht iber die
GesefzméBigkeiten der chemischen Eigenschaften elementarer Stoffe sprechen
kann, indem man lediglich den Bau der Atome der betreffenden Elemente
zugrunde legt.

/

- Behandlung der Nichtmetalle
der VI. Hauptgruppe

Struktur und Eigenschaften des Saverstoffs

Die Beschreibung der Molekiilstruktur des Sauerstoffs als System aus zwei
miteinander durch’ zwei Atombindungen verknipften” Atomen entspricht
nicht ganz der tatséchlichen Lage der Dinge. Flissiger und fester Sauerstoff
besitzen paramagnetische Eigenschaften, werden also in ein Magnetfeld
hineingezogen. Das spricht fir das Auftreten zweier ungepaarter Elektronen
im Saverstoffmolekiil. Deshalb gibt die Formel

:6=0:

die Molekilstruktur des Sauerstoffs nicht exakt wieder. Eine Erkldrung fir
den Paramagnetismus beim Sauerstoff ist nur auf der Grundlage der Mole-
kilorbital-Methode méglich, die im Chemieunterricht jedoch nicht behandelt
wird. '
Die vereinfachte Formel fiir molekularen Sauerstoff beinhaltet nur, daB im
Saverstoffmolekijl die Differenz zwischen der Anzahl der bindenden und
lockernden Elektronen gleich 4ist. Das entspricht 2 Bindungen zwischen den
Atomen.
Saverstoff weist Molekilstruktur auf. Diese Tatsache 1Bt auf ein Molekiil-
gitter im festen Aggregatzustand schlieBen. ;
Die Stabilitét eines solchen- Gitters ist nicht groB. In Abhdngigkeit davon
besitzt Saverstoff niedrige Schmelz- und Siedetemperaturen. ‘In dieser Be-
ziehung kommt Saverstoff in seinen Eigenschaften dem Fluor nahe (Tab. 30).
4

3

Tabelle 30 Vergleich.physikalischer Eigenschaften von Sauerstoff und Fluor
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Die groBe Differenz zwischen den Bindungsenergien der Saverstoff- und
Fluormolekile ist durch die unterschiedliche Molekilstruktur der Stoffe zu
erkldren. Im Fluormolekil sind die Atome nur durch eine Einfachbindung
verknipft, im Sauerstoffmolekiil durch zwei: Bindungen. Das fijhrt zur Er-
héhung der Stabilitdt der Bindung, was auch durch eine Reihe experimen-
feller Daten bestdtigt werden konnte. So betrdgt der Kernabstand im Fluor-
molekiil 0,144 nm, im Sauerstoffmolekil dagegen 0,121 nm. Ungeachtet
dessen, daB sich die Atomradien in umgekehrter Richtung verdndern (Fluor
hat einen Atomradius von 0,042 nm, Sauerstoff einen solchen von 0,047 nm),
ist der Kernabstand im Fluormolekiil gréBer als die Summe der Atomradien
(um 0,06 nm) — eine Folge der abstoBenden Wirkung der AuBenelektronen
im Molekil.
Die schlechte Wasserl8slichkeit des Sauerstoffs ist auf die chemische Bin-
dung im Saverstoffmolekil (unpolare Atombindung) zuriickzufihren. Die
Ubliche, in den Lehrbichern empfohlene Behandlung der Eigenschaften
eines elementaren Stoffes, die vom Atombau des Elements ausgeht, stellt eine
starke Vereinfachung dar und entspricht nicht den Realitdten. Ein derartiges
Vorgehen negiert den EinfluB der chemischen Bindung auf die Eigen-
schaften eines elementaren Stoffes und fihrt oft zur Gleichsetzung der Eigen-
schaften der Einzelatome und der Eigenschaften jener elementaren Stoffe,
die von den Atomen dieser Elemente gebildet werden. i
Die Kenntnisse der Schiiler iber den Bau des Sauerstoffatoms lassen ledig-
lich Voraussagen in bezug auf die Reaktivitdt des Sauerstoffs gegeniiber
" elementaren Reduktionsmitteln zu. Uberdie Realisierung der betreffenden
Reaktionen ist damit aber noch nichts gesagt. Wenn der elementare Stoff
Saverstoff eine Aggregation von Einzelatomen darstellen wiirde, hatte seine
Wechselwirkung mit anderen Stoffen einen: véllig anderen Charakter, als
das im Experiment zu beobachfen ist. So miBten bei der Bildung von 1 mol
Lithiumoxid aus Sauverstoff- und Lithiumatomen 1166 ki frei werden. Die in
der Praxis meBbare Energie von nur 596 kJ - mol~? bezieht sich auf die Bil-
dung von Lithiumoxid aus metallischem Lithium (in festem Zustand) und
Saverstoff als elementarem Stoff.
Aus diesem Grunde muB bei der Behandlung der chemischen Eigenschaften
von Sauverstoff erldutert werden, daB die Wechselwirkung nicht nur im
Elektroneniibergang von den Atomen des Reduktionsmittels zu den Sauer-
stoffatomen besteht, sondern daB auBerdem die chemischen Bindungen so-
wohl! in den Sauerstoffmolekiilen aufzuspalten sind als auch zwischen den
Atomen der Stoffe, mit denen sie reagieren.
Eine Redukfion der Atome (oder Molekile) des Sauerstoffs zu zweifach
negativ geladenen lonen O2- entspricht nicht den experimentellen Unter-
suchungsergebnissen. Deshalb kann man bei der Betrachtung der Struktur
verschiedener Sauerstoffverbindungen nur bedingt von einem Auftreten
eines Saverstoff-lons mit der Oxydationszahl —2 des Sauerstoffs sprechen.
Die Notwendigkeit einer Energiezufuhr nicht nur zur Aufspaltung der Bin-
dung zwischen den Atomen in den Sauerstoffmolekilen, sondern auch zur
Aufspaltung der Bindung in den Stoffen, mit denen sie reagieren, soll am
Beispiel der Wechselwirkung des Sauerstoffs mit Graphit, weiem Phosphor
und Schwefel gezeigt werden. Die Entstehung einer Verbindung aus zwei
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elementaren Stoffen bedingt die Zerstérung der chemischen Bindungen
zwischen den Atomen der elementaren Stoffe und die Ausbildung von Bin-
dungen zwischen den Atomen der Verbindung. Die algebraische Summe bei-
der Werte ergibt die Bildungsenthalpie der Verbindung (Tab. 31).

Tabelle 31 Energléchurakteristik fir die Teilvorgdnge bei’ der Bildung von Oxiden aus
elementaren Stoffen

Die eckigen Klammern geben an, daB sich der betreffende Stoff in festem |
Zustand befindet. Runde Klammern kennzeichnen den gasférmigen Aggre-
gatzustand. Die Berechnungen sind auf die fliichtige Modifikation des Phos-
phorséureanhydrids mit einem Molekiilgitter bezogen, in dessen Gitterpunk-
ten sich Molekille der Zusammensetzung P,O,, befinden.

Alle Energiecharakferistiken sind auf dquivalente Mengen bezogen. Mit den
entsprechenden Koeffizienten multipliziert, kann man die Bindungsenergie
fir 1 mol der Stoffe erhalten: ' [C,] — 710 ki, [P, — 300 kJ, [Seln
= 275 kl, (CO,) — 1596 kl, [P;O,], — 3368 kJ, (SO,) — 1067 kl.

Wenn man die Energiebilanz auf 1 mol des Oxids umrechnet, erhdlt man:

LIc+(©)— (coy AH = — 393kl - mol-1
2 [P +25(0) > [RO]  AH= —1530 ki - mo?
ISl + (Op) — (5Oy) AH = —297 kJ - mol-1
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Die berechneten Werte fiir die Bildungsenthalpie stimmen gut mit den auf
experimentellem Wege gewonnenen Werten iiberein.
Die geringere Reaktivitdt von Graphit (oder Kohle) gegeniiber Saverstoff
wird durch die groBere Festigkeit der Bindung zwischen den Atomen im
Graphitkristall (oder in der Kohle) bedingt. Sauerstoff reagiert heftiger mit
Phosphor, weil die Zerstérung der chemischen Bindung in den Phosphor-
molekilen weniger Energie erfordert. Der sehr groBe Energiegewinn bei
der ‘Bildungvon Phosphorpentoxid wird durch die geringe Stabilitdt der
chemischen Bindung im festen Phosphor sowie die groBe. Bindungsenergie
zwischen den Atomen im entstandenen Oxid hervorgerufen. SchlieBlich ist
der sehr kleine Energiegewinn bei der Bildung von Schwefeldioxid von der
geringen Festigkeit zwischen den Atomen im Oxidmolekil abhdngig —
ungeachtet der relativ leichten Aufspaltbarkeit der Bindungen zwischen den
Atomen in den Molekiilen des Schwefels. Die Reaktivitdt der betreffenden
elementaren Stoffe gegeniiber Saverstoff nimmt deshalb infolgender Reihe ab:
[Pedn — [Ca] — [Sel
Wirden alle aufgefiihrten elementaren Stoffe auseinzelnen Atomen bestehen,
fiele ihre Reaktivitdt gegeniiber Sauerstoff in der Richtung C — P — S. Die
Erkldrung dafir liegt darin, daB die Atome des Elements Kohlenstoff eine
sehr feste Bindung mit den Sauerstoffatomen eingehen. Die Bildungsenthal-
pie fir Kohlendioxid wiirde in diesem Falle 276 k) - mol-! betragen, fir
Phosphorpentoxid 213 ki - mol-1 und fiir Schwefeldioxid 144 kJ - mol-1.
Folglich miissen bei der Beurteilung des Entstehens einer Verbindung aus
elementaren Stoffen die Festigkeit der chemischen Bindung, der Polymeri-
sationsgrad und die rdumliche Koordination der Atome sowohl der Aus-
gangsstoffe als auch der Endstoffe beriicksichtigt werden.
Der EinfluB des Polymerisationsgrades der Ausgangs- und Endstoffe |aBt
sich am besten aus einer Gegeniiberstellung der Energiewerte fiir die Bil-
dung dquivalenter Mengen von Siliziumdioxid und Kohlendioxid ersehen. Die
ndtige Energie fir die Zerstérung aller Bindungen in kristallinem Silizium
sowie seine Umwandlung in Einzelatome ist mit 95 ki - mol-! fast zweimal
kleiner als fir Graphit (infolge des geringeren Polymerisationsgrades bei Sili-
zium). Die Energie aller Bindungen zwischen Silizium- und Sauerstoffato-
men im Kristall [SiO,], betrdgt 438 kJ - mol=1 und ist gréBer als die im Kohlen-
dioxid. Deshalb ist die Bildungsenthalpie des Siliziumdioxids mit218 kJ - mol-1
2,2mal so groB wie die Bildungsenthalpie des Kohlendioxids infolge der Poly-
merisation des Siliziumdioxids. Wiirde man von Siliziumatomen ausgehen,
wire die Bildungsenthalpie seines Dioxids mit 315 kJ - mol~* nur 1,14mal
groBer als die des Kohlendioxids. Die molare Bildungsenthalpie von mono-
merem Siliziumdioxid aus festem Silizium und molekularem Sauerstoff ist mit
309 k! - mol-11,3mal kleiner als fir Kohlendioxid.
Die Koordinationszahl des Kohlenstoffs im Kohlendloxidmolekul ist 2. Das
Kohlenstoffatom ist mit jedem Saverstoffatom durch eine ¢-Bindung und eine
n-Bindung verknipft. Im Siliziumdioxid ist jedes Siliziumatom tetraedrisch
von 4 Saverstoffatomen umgeben (7 S. 179). Die Strukturformel O = Si = O
verfdlscht demnach die Vorstellungen iiber den Bau dieses Stoffes. Aus
diesem Grunde unterscheiden sich die Eigenschaften des Siliziumdioxids
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derartig stark von den Eigenschaften des Kohlendioxids. Andere vergleich-
bare polymere Verbindungen sind ebenfalls dyrch hohe Schmelztempera-
tuten, groBe Festigkeit und chemische Widerstandsfahigkeit gekennzeich-
net.

Es soll nun die Wechselwirkung des Sauerstoffs mit einigen Metallen be-
trachtet werden. Zur Zerstérung der Bindungen zwischen Metallatomen
bedarf es einer Energiemenge, die der Sublimationsenergie des betreffenden
Metalls entspricht. AuBerdem missen die Bindungen zwischen den Atomen
in den Sauverstoffmolekilen aufgespalten werden. SchlieBlich wird bei der
Vereinigung der Einzelatome des Metalls und des Sauerstoffs ein Energie-
betrag frei, der gleich der Energie aller Bindungen zwischen den Teilchen
im entstandenen Oxid ist. Die algebraische Summe dieser drei Energie-
werte ist gleich der Bildungsenthalpie des Metalloxids aus den el taren
Stoffen.

[Me] + 5 O; > [MeO] AH="akl- mol-*

Als Beispiel sind die Energieverhdltnisse bei der Bildung von festem Kulilum-
oxid aus metallischem Kalzium und gasférmigem Sauerstoff geeignet. Der
Gesamtvorgang wird in drei Teilschritte zerlegt:

1. Die Umwandlung eines Mols festen Kalziums in den gasformigen Zustand
(bei dem das Gas aus Atomen besteht), wofiir ein Energiebetrag von 176,4 k)
erforderlich ist,

"2. Die Umwandlung eines halben Mols gasférmigen Sauerstoffs in Einzelato-
me, wofiir 246,8 kJ gebraucht werden,

3. Die Bildung eines Mols festen Kalziumoxids aus Kalzium- und Saverstoff-
atomen, wobei ein Energiegewinn von 1052,8 kJ zu verzeichnen ist; der Wert
ist gleich der Gitterenergie.

[Ca] - Ca AH = 176,4 k) - mol-1 (Atomisierungs-
energie)

1(©)>(0)  AH=2468Kkl - mol!

Ca+ O—[CaO] AH = — 1052,8 kJ - mol-? (Energie aller

Bindungen zwischen den Atomen in einem
Mol festen Kalziumoxids)

Die Bildung der algebraischen Summe aus den drei Energiewerten fihrt zu
dem Ergebnis, daB bei der Reaktion von festem' Kalzium mit gasférmigem
Sauerstoff zu festem Kalziumoxid 629,6 kJ - mol-! frei werden.

[Ca] + 5 (O) > [CaO]  AH = — 29,6kl - mol-t

Fir diese Elemente liegt demnach der energetisch giinstige Zustand dann
vor, wenn sie sich in gebundener Form im Kalziumoxidkristall befinden.

Es soll hun der Bildungsvorgang von Zinkoxid betrachtet werden. Die
Atomisierungsenergie des Zinks ist kleiner als die des Kalziums und betrdgt
130,3 kJ - mol-1. Die Aufspaltung aller chemischen Bindungen eines Mols
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festen Zinks ist leichter zu realisieren als bei Kalzium. Die Tatsache jedoch,
daB die Bildungsenthalpie des Zinkoxids nur 348 ki - mol-1 betrdgt (sie ist
damit fast zweimal kleiner als die Bildungsenthalpie des Kalziumoxids), zeugt
von einer geringen Bindungsenergie zwischen den Atomen im festen Zink-
.oxid (sie hat einen Wert von 726 kJ - mol-1).

Z f 'd kann festgestellt werden, daB Kalzium gegeniber Saver-
stoff reaktionsfdhiger ist als Zink. Tabelle 32 enthdlt die Bildungsenthalpien
einiger Oxide.

Tabelle 32 Bildungsenthalpien von Oxiden

Die Anordnung der Oxide in Tabelle 32 entspricht der Reihenfolge, in der
sich ihre Stabilitét verringert.

Die Reaktivitdt der Metalle gegeniiber Sauerstoff fiillt wie folgt von links nach
rechts (zum Vergleich wurde der Wasserstoff in diese Reihe eingeschlossen):
Ca, Be, Mg, Li, Sr, Sc, Ba, Al, Na, Cr, Ga, K, Rb, Zn, Cs, Fe, Cd, H,, Hg, Ag,
Au

Alle Metalle (in freier Form), deren Oxide eine gréBere molare Bildungs-
enthalpie besitzen (auf dquivalente Mengen bezogen), vermagen andere Me-
talle aus Oxiden zu verdrdngen, wenn diese eine kleinere Bildungsenthalpie
aufweisen.

Liegen die Temperaturen in Nahe der Zimmertemperatur; sind solche
Reaktionen sehr wahrscheinlich, die exotherm sind. So verdringt Magne-
sium Kupfer aus seinem Oxid:

Mg + CuO - MgO + Cu  AH = —445,6 kl - mol-1

Zink verdréngt Chrom nicht aus seinem Oxid, da die zur Reduktion dqui-
valenter Mengen des Chromoxids notwendige Energie (187,6 kJ - mol~=1) nicht
durch den Energiegewinn bei der Bildung von &quivalenten Mengen Zink-
oxid (173,8 k) - mol-2) gedeckt werden kénnte.
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Eigenschaften des Wassers

Die verhdltnismaBig geringe Reaktivitdt des Wassers kann mit der Festigkeit
der Bindung in den Molekilen und mitder betréchtlichen Reaktionsenthalpie
seiner Bildungsreaktion (—241,6 kJ - mol-2) erkldrt werden. Die Reaktions-
enthalpie fiir die Synthese des Wassers bedingt eine relativ groBe Bestdndig-
keit und ‘eine relativ geringe Reaktionsfihigkeit des Wassers. Die exo-
therme Reaktion der Wasserbildung aus den Elementen 1dBt sich auf der
Grundlage folgender bekannter Angaben berechnen:

Bildung von Wasserstoff aus freien Atomen:

H+H-—H, AH = —431 kJ - mol-?
Bildung von Saverstoff:

0+0-0, AH = —493,7 k) - mol-?
Bildung eines Mols Wasserdampf aus den Elementen:

"Hy 420, > HO AH= —241,6kl - mol!
Addition der drei Gleichungen (nach Zuschnitt der Koeffizienten) ergibt:
H+H+O0-HO AH=—9194k}- mal!

Wiirde sich also 1 mol Wasserdampf aus . Wasserstoff- und Saverstoff-
atomen bilden, miBte dessen Bildungsenthalpie —919,4 kJ betragen. Da im
Wassermolekiil das Sauerstoffatom mit zwei Atomen Wasserstoff verknipftist,
erhdlt man nach Division der Bildungsenthalpie durch zwei fir die mittlere
Energie jeweils einer Wasserstoff-Sauerstoff-Bindung in den Wassermolekiilen
den Wert 459,7 ki - mol-1. Damit ist bestdtigt, daB die Stabilitdt des Wassers
auf die Festigkeit der Bindung der Atome in seinen Molekilen zuriickzufiihren
ist.
Bei chemischen Reaktionen mit Elementen kann Wasser nicht nur als Oxy-
dationsmittel, sondern auch als Reduktionsmittel auftreten. Dieser Doppel-
charakter liegt darin begriindet, daB sich die Bestandteile des Wasser-
molekiils teilweise im oxydierten und teilweise im reduzierten Zustand be-
finden.- Man sollte im Chemieunterricht von den Schilern nicht unbedingt
verlangen, daB sie sich alle Reaktionen einpréigen. Wenn sie den Charakter
der Bindung im Molekil erfassen sowie den Grad der Polaritdt dieser Bin-
dung erkennen, werden die Schiler leicht Uber die Méglichkeit des Verlaufs
der jeweiligen chemischen Reakfion urteilen kénnen.
Die Bindung der Atome im Wassermolekiil ist kovalent polar. Wasserstoff
hat die Oxydationszahl +1, Sauerstoff —2. Woasser kann elementare Stoffe
oxydieren, indem es zu Wasserstoff reduziert wird. Dazu sind sehr starke
Reduktionsmittel, zum Beispiel Alkalimetalle erforderlich, da die Bindung
zwischen Wasserstoff und Sauerstoff im Wasser sehr fest ist.

+0 +1 +1 +0

2K  + 2H,0 — 2KOH+H,

Reduktions- Oxydations-

mittel mittel
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In dieser Reaktion hat Wasser gegeniiber Kalium die Eigenschaften eines
Oxydationsmittels. Oft wird versucht, die Reaktionen der Metalle mit Wasser
auf der Grundlage der elektrochemischen Spannungsreihe der Metalle
‘zu erkldren, was nicht richtig ist. Diese Reihe widerspiegelt die Gesetz-
mdBigkeiten der Reaktionen zwischen freien Metallen und Sdurelésungen
der Aktivitdt 1. Eine derartige Aktivitdt tritt in Lésungen starker Sduren,
aber nicht in Wasser auf.

Fir angendherte Berechnungen léBt sich die Aktivitdt durch die Konzentra-
tion ersetzen. Man sieht dann ein, daB Wasser im Vergleich zu einer L&-
sung, die 1 mol Wasserstoff-lonen in einem Liter enthdlt, einen Elektrolyten
verkérpert, in welchem die Konzentration der Wasserstoff-lonen zehnmilli-
onenmal kleiner ist (cu+ = 10-7 mol - I-3). Deshalb ist das Oxydations-
potential der Wasserstoff-lonen des Wassers um 0,41 V kleiner als das Oxy-
dationspotential dieser lonen in einer Sdurelésung der Aktivitdt 1. Bei der
Entwicklung eines halben Mols Wasserstoff aus Wasser wird aus diesem
Grunde auch weniger Energie frei als bei der Entwicklung von ebensoviel
Wasserstoff aus einer verdiinnten Sdure. Da die Abscheidung des Wasser-
stoffs gewdhnlich noch mit einer Uberspannung verbunden ist, ist dieser
Wert noch kleiner und das Oxydationspotential der Wasserstoff-lonen noch
negatiyer. Die Anordnung der Metalle hat dann folgendes Aussehen:

Li Ca K Na Mg Al (Hy) Zn Fe Sn Pb

Wasser kann nur solche Metalle oxydieren, die links von Wasserstoff stehen,
und unter normalen Bedingungen nicht die Metalle, die in dieser Reihe rechts
vor Wasserstoff angeordnet sind. Einige Metalle — darunter Magnesium
und Aluminium — werden von Wasser bei gewdhnlichen Bedingungen
dennoch nicht oxydiert. Sie bilden eine dichte Oxidschicht auf der Metall-
oberfldche aus oder ein schwerlésliches Metallhydroxid, das den Austritt
der Metall-lonen in die Lésung erschwert.

Bei der chemischen Reaktion eines Metalls mit Wasser werden Bindungen
zwischen den Atomen im Metallgitter und in Wassermolekilen aufgespalten
und neue Bindungen zwischen Metall-lonen und Hydrathiillen sowie zwi-
schen Wasserstoffatomen in Wasserstoffmolekiilen ausgebildet.

Die duBerlich sichtbare stirmische Reaktion des Kaliums mit Wasser wird
durch die Loslichkeit des entstehenden Hydroxids hervorgerufen.

Oft versucht man, GesetzmdBigkeiten der chemischen Reaktion zwischen Me-
tallen und Wasserdampf auf der Grundlage der elekirochemischen Span-
nungsreihe zu deuten, obwohl die Reihe in keiner Beziehung zu diesen Reak-
tionen steht. .

Die Reaktionsgleichung fiir die chemische Reaktion zwischen Metallen und
Wasserdampf in allgemeiner Form lautet:

[Me] + (H,0) — [MeO] + (H) AH = — akl - mol-

Zur Berechnung der Reaktionsenthalpie solcher Reaktionen ist von der Bil-
dungsenthalpie des Metalloxids (_#Tab. 32, S. 139) der Wert fiir die Blldungs-
enthalpie von Wasserdampf (241,6 kJ - mol-%) abzuziehen.

Derartige Berechnungen fiihren zu dem Ergebnis, daB die Reaktion von
Wasserdampf mit Kalzium am meisten exotherm verléuft. Nach der abneh-
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menden Reaktionsenthalpie fiir die Reaktion mit Wasserdampf kénnen die
Metalle in nachstehender Reihenfolge angeordnet werden:

Ca Mg Li Al Na K Zn Fe Sn (H) Pb Cu

Alle Metalle, diein dieser Reihe vor Wasserstoff stehen, kénnen von Was-
serdampf zu Oxiden oxydiert werden. Diese Reihe féllt mit der Reaktivitts-
reihe der Metalle gegeniiber Sauerstoff zusammen. Vergleicht man sie mit
der Reaktivitdtsreihe der Metalle gegeniiber fliissigem Wasser, wird sicht-
bar, daB die Verdnderung der Reaktivitdt der Metalle in beiden Reihen
unterschiedlich -ist. :

Die reduzierenden Eigenschaften des Wassers kommen gegeniiber starken
Oxydationsmitteln zur Geltung, die zur Ausbildung einer im Vergleich zu
Saverstoff stabileren chemischen Bindung mit Wasserstoff beféhigt sind. Ein
derartiges Oxydationsmittel ist Fluor, das dabei eine stabilere Verbindung
als Wasser, den Fluorwasserstoff, bildet.

H,0 + F,— 2HF + 1.0,

Diese qualitative Kennzeichnung des Vorgangs ldBt sich quantitativ ausdriik-
ken.

# 8
HO + F - 2 HF + 70
—919,4 k) - mol~* — 159,5 kJ - mol-? —2-565,4 k) - mol-! — 246,8 k) - mol-!
e s S
—1078,9 kJ - mol—* —1377,6 kJ - mol-!

Die Differenz der Werte betrégt etwa —300 kJ - mol-1. Das ist die Reaktions-
enthalpie der Reaktion von Wasserdampf mit Fluor. Auch mit flissigem
Wasser geht Fluor eine Verbindung ein.

Behandelt man die Stoffeigenschaften in dieser Weise, werden die Schiiler
in die Lage versetzt, im weiteren Verlauf des Unterrichts SchluBfolgerunge n
in bezug auf die Reaktion zwischen Ammoniak und Saverstoff zu ziehen.
Auch in diesem Fall entstehen Molekiile mit festeren Bindungen als in den
Ausgangsstoffen.

4NH, + 30, > 2N, + 6 H,0

Man kann die angefilhrten Beispiele dahingehend verallgemeinern, daB die
oxydierenden Eigenschaften der elementaren Stoffe Fluor, Sauerstoff und
Stickstoff in der Folge F, - O, — N, abnehmen. .

GroBe Bedeutung haben Reaktionen unter Teilnahme von ‘Wasser, bei
denen sich die Oxydationszahlen nicht éndern, zum Beispiel die Reaktion
von Wasser mit Oxiden. lhre Behandlung trégt oft recht dogmatischen
Chargkter. Die Schiiler wissen im allgemeinen nur, daB sich die einen
Oxide mit Wasser umsetzen, andere dagegen nicht. Die Ursache dafiir
ist ihnen unbekannt, obwohl sie auf einem leicht zugdnglichen Niveau ver-
mittelt werden kénnte. .

So betrdgt die Bildungsenthalpie des Lithiumoxids Li;O —594 kJ - mol-2.
Die Bildungsenthalpie des Lithiumhydroxids LiOH betrégt —487 kJ - mol-1.
Aus diesen Angaben IdBt sich die Reaktionsenthalpie fir die Reaktion von
Lithiumoxid mit Wasser berechnen. g
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luo + THO - LOH AH=—a-k - molt
—297 k) - mol-l  —143 k! - mol-? —487 kJ - mol-1 =

AH = — 487'k] - mol-* — (—297 ki - molt — 143 kI - mol-1)
AH = — 47 kI - mol-t

Die chemische Reaktion ist exotherm und lduft freiwillig unter Freisetzung von
47 kl-mol-1 ab. Die Reaktionsenthalpie der Reaktion von Natriumoxid mit
Wasser betrdgt —73 kl - mol-L. Es kann jetzt die Reaktionsenthalpie der an-
genommenen Reaktion von Kupfer(ll)-oxid mit Wasser berechnet werden.
Die Bildungsenthalpie des Kupfer(ll)-hydroxids betrdgt —446 kJ - mol-1.
Dann ergdbe sich als Reaktionsenthalpie fiir die Reaktion:

AH = —446 k) - mol-! — (—155,4kJ - mol-1 —286 kl - mol-?)
AH = —4,6 ki - mol-!

Dieser unerhebliche Wert fijr die Reaktionsenthalpie ist der Grund dafir,
warum man praktisch keine nennenswerte Wechselwirkung zwischen
Kupfer(ll)-oxid und Wasser beobachtet. .
Die Bildungsenthalpien betragen bei équivalenten Mengen fiir Natriumhy-
droxid —426,3 kJ - mol-* und fiir Kupfer(ll)-hydroxid —223 kJ - mol-L. . Aus
den Reaktionsgleichungen fir die Hydroxidbildung aus Oxiden geht hervor,
- daB bei der Entstehung von Natriumhydroxid 30mal mehr Energie frei wird
als bei der angenommenen Reakfion der Bildung von Kupfer(ll)-hydroxid
aus Kupfer(ll)-oxid und Wasser.

1 1 1
?CUO + 5 HO— T‘Cu(OH)2 AH = —2,3k! - mol-!

Eben deshalb reagiert Kupfer(ll)-oxid praktisch nicht mit Wasser.
Entsprechende Betrachtungen werden fiir die Bildung von Kalziumhydroxid
angestellt. Die molare Bildungsenthalpie des Kalziumhydroxids ist mit
—987,8 kJ - mol-1 gegeben. .

3Ca0 + T H,O > 1 Ca(OH), AH= —319Kl - mol-t
Zur Dehydratisierung dquivalenter Mehgen der drei Hydroxide NaOH,

%CG(OH)E, %CU(OH)Z sind demnach folgende Energiemengen aufzuwen-

den: 73 kl - mol-%, 31,9 kl - mol~1 beziehungsweise 2,3 kJ - mol-1. Natrium-
hydroxid zersetzt sich sogar bei der Siedetemperatur (1388 °C) noch nicht.
Bei Kalziumhydroxid beginnt die Dehydratisierung bei 450 °C. Kupfer(ll)-
hydroxid 1a8t sich bekanhtlich schon bei geringer Temperaturerhdhung (in
heiBem Wasser) zerlegen. Wéhrend somit eine Hydratisierung des Kupfer(ll)-
oxids Infolge der geringen Reaktionsenthalpie des Vorgangs nicht ge-
lingt, geht deren Dehydratisierung leicht vonstatten.

Die Begriindung fiir ‘die relativ leichte Hydratisierung einiger basischer
Oxide hdngt zweifellos mit der chemischen Bindung zusammen. Die che-
mische Bindung in Oxiden der Elemente, die am Anfang einer Periode stehen,
ist stark polar. Deshalb sind in Oxiden, wie Kaliumoxid, Natriumoxid, beim
Saverstoffatom mehr Elektronen konzentriert als in Oxiden mit weniger
polarer Bindung. In diesem Zusammenhang ist das Bestreben zur Dezentra-
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lisierung der Elektronen von besonderer Bedeutung. Diese Erscheinung
wird Dissipation der Elektronen genannt. !
Die Reaktion saurer Oxide mit Wasser fihrt oft zur VergréBerung der Koor-
dinationszahl des Zentralatoms oder gar zur Verdnderung der Bindung
zwischen ihm ‘und Saverstoffatomen. So wdchst bei der Reaktion von Koh- -
lendioxid mit Wasser die Koordinationszahl des Kohlenstoffs von 2 (im Koh-
lendioxid) auf 3 (in der Kohlensdure) bei gleicher Oxydationszahl +4.
In gasférmigem Schwefeltrioxid SO, hat Schwefel die Koordinationszahl 3,
in Schwefelsdure betrdgt sie jedoch 4, wdhrend sich die Oxydationszahl
auch hier nicht éndert. Die Reaktionsenthalpie dieser Reaktion ist entspre-
chend groB.

H,O + SO; - H,SO, AH = —130,3 kJ - mol-?

Das Fehlen einer Reaktion zwischen Siliziumdioxid und Wasser erkldrt sich
aus der koordinativen Séttigung des Siliziums im Kristallgitter seines Di-
oxids. Silizium hat hier in bezug auf Sauerstoff seine maximale Koordina-
tionszahl erreicht. Die Anderung der Bindungsverhltnisse in einem solchen
Polymeren wiirde deshalb den Aufwand einer hohen Energiemenge er-
fordern, die durch den angenommenen Vorgang der Reaktion mit Wasser
nicht gedeckt werden kénnte. Somit reagiert Siliziumdioxid nicht mit
Wasser.

Der EinfluB der Gitterstruktur kommt besonders bei der Reaktion der Nicht-
metalloxide mit Wasser zum Ausdruck. Fiir die meisten Nichtmetalloxide
ist ein Molekilgitter charakteristisch, in denen z-Bindungen zwischen den
Nichtmetallatomen und Sauverstoffatomen auftreten. Bei der Reaktion solcher
Oxide mit Wasser 1dBt sich in den Molekiilen die Koordinationszahl des
Zentralatoms relativ leicht dadurch erhéhen, daB die vorhandenen n-Bin-
dungen in siabilere ¢-Bindungen iibergehen. Bewegt man sich im Perio-
densystem nach links und unten, ist eine Abnahme der Anzahl der z-Bindun-
gen festzustellen. Gleichzeitig vergréBern sich 'Koordinationszahl und
Polymerisationsgrad. Die Fahigkeit zur Reaktion mit Wasser nimmt ab.
Die genannten GesetzméBigkeiten kann man am Beispiel der Oxide der
Elemente der V. Hauptgruppe verfolgen. Wenn sich die drei ersten von
ihnen, Distickstoffpentoxid, Phosphorpentoxid und Arsenpentoxid gut in
Wasser l8sen, so |6st sich Antimonpentoxid nur noch schlecht in Wasser,
wihrend Wismut(V)-oxid in Wasser praktisch unléslich ist. Zieht man zum
Vergleich die Oxide der 2. Periode heran, Dichlorheptoxid, Schwefeltri-
oxid, Phosphorpentoxid, 1Bt sich der EinfluB des Kristallgitters auf die Reak-
tion der Nichtmetalloxide mit Wasser erkennen. Betrachtet man schlieBlich
die Oxide der Elemente der IV. Hauptgruppe Kohlendioxid, Siliziumdioxid,
Germaniumdioxid, Blei(IV)-oxid wird offensichtlich, daB der Ubergang vom
Molekiilgitter bei Kohlendioxid zu Gittern mit hoherer Koordination den
Verlust der Féhigkeit-zur Reaktion mit Wasser mit sich bringt.
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Eigenschaften des Schwefels und seiner Verbindungen

Die Behandlung des Schwefels beginnt gewshnlich mit Erérterungen Uber
seinen Atombau. Die AuBenschale enthdlt 2 Elektronen weniger als zur
Bildung einer stabilen Elektronenkonfiguration nétig sind. Auf der Grund-
lage dessen wird eine geringe chemische Reakfivitdt als Nichtmetall ange-
nommen. Im Rahmen einer derartigen Behandlung des Schwefels wie auch
anderer Nichtmetalle wird die Aufmerksamkeit der Schiiler auf das Erfassen
des Zusammenhangs zwischen dem jeweiligen Element und dessen Verbin-
dungen konzentriert. Bel einem solchen Vorgehen geht jedoch ein sehr
wichtiger Aspekt verloren, der zum Versténdnis der Beziehungen zwischen
Element und elementarem Stoff sowie zwischen elementarem Stoff und zu-
sammengesetztem Stoff (Verbindung des Elements) fuhrt.

Im Chemieunterricht verfahrt man richtig, wenn der EinfluB des Atombaus
auf die chemischen Eigenschaften des Elements gezeigt wird. Dabei ver-
giBt man jedoch hdufig herauszustellen, welchen EinfluB der Atombau auf die
Zusammensetzung und Struktur des elementaren Stoffes und die davon ab-
héingenden Eigenschaften hat. Vergleicht man zum Beispiel die Eigenschaften
von Schwefel und Sauerstoff gegeniiber Wasserstoff, so ergibt sich, daB die
Bildungsenthalpie von Wasserdampf (241,6 k) - mol-1) zwdlfmal gréBer als
die Bildungsenthalpie von Schwefelwasserstoff ist.

H, + Srest = HeS  AH = —20kJ - mol-?

Es wird nicht immer beriicksichtigt, daB sich ein solcher Vergleich auf die
elementaren Stoffe und nicht auf die Elemente bezieht.
Wenn man die Entstehung von Wasserdampf und Schwefelwasserstoff aus
Einzelatomen miteinander vergleicht, kommt man zu einem anderen Er-
gebnis.

y H+ H+ O—H,0 AH = —919,4 k) - mol-1

H + H + Sgast. — H,S AH = —723,1 k) - mol-!

Die Reaktivitit des Elements Sauerstoff ist gegeniber Wasserstoff tatsdchlich
gréBer als die des Elements Schwefel. Die Zahlenwerte, auf deren Grund-
lage diese Reakfivitdt eingeschatzt wird, unterscheiden sich jedoch nicht so
stark voneinander wie beim Vergleich der Reaktivitdt der elementaren
Stoffe.

Interessant ist auch ein Vergleich der Enistehung von Schwefelwasserstoff
aus molekularem Wasserstoff und gasférmigen zweiatomigen Schwefel-
molekiilen mit der analogen Entstehung von Wasserdampf. In diesem Fall
wiirde die Bildungsenthalpie von Schwefelwasserstoff mit 88 kJ - mol-*
2,7 mal kleiner als die von Wasserdampf aus einfachen Stoffen sein. Ein
derartiger Vergleich ist berzeugender, da man hierbei von elementaren
Stoffen ausgeht, die bindungsmaBig gleich ,,belastet** sind und sich im glei-
chen Aggregatzustand befinden. Deshalb ist die Feststellung véllig richtig,
daB die Reaktivitdt des Schwefeis im Vergleich zu Saverstoff kleiner ist. Das
heiBt aber ganz und gar nicht, daB die Reaktivitdt des elementaren Stoffes
mit der Reaktivitdt des betreffenden Elements Ubereinstimmt. Es sollte jede
Art absoluter Bewertung vermieden werden, die zu falschen Vorstellungen
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Uber das Wesen der Reaktionen der Stoffe fihrt. Kann man zum Beispiel
sagen, daB Schwefel in allen Fdllen hinsichtlich seiner Eigenschaften ge-
geniiber Metallen weniger reaktionsféhig als Sauerstoff ist? Die Antwort’
auf diese Frage geht aus der Zusammenstellung der folgenden Gleichungen
hervor.

2Rb+3 0, > RO  AH = —348 kI - mol-?
2Rb + Siew— Rb,S  AH = —354 kJ - mol-1
2K+1T02_’K’O AH = —363 k! - mol-1

2K + Spest — K, AH = —365 kJ - mol-?

Es ist unbedingt nétig, den Eigenschaften der elementaren Stoffe als Existenz-
form der Elemente im freien Zustand im Chemieunterricht groBe Aufmerk-
samkeit zu widmen. Bei der Behandlung der Eigenschaften des Schwefels
wie auch anderer nichtmetallischer Elemente sollte wie folgt vorgegangen
werden:

1. Stellung des Elements im Periodensystem und Atombau,

2. Elementare Stoffe des betreffenden Elements, chemische Bindung zwischen
den Atomen der elementaren Stoffe,

. Verbreitung des Elements in der Natur,

. Darstellung der elementaren Stoffe,

. Physikalische und chemische Eigenschaften der elementaren Stoffe,

. Eigenschaften der Verbindungen des Elements, ihre Darstellung und Ver-
wendung.

oW

Struktur und Eigenschaften des Schwefels

Wenn man bei der Behandlung des Atombaus des Schwefelatoms auf die
Analogie zum Sauerstoffatom hinweist, muB man auch auf den Unterschied
eingehen, der erstens darin besteht, daB die AuBenschale beim Schwefeldtom
weiter vom Kern entfernt ist (im Vergleich zu den Atomen der Elemente der
2. Periode Uberhaupt) und zweitens darin, daB das Fassungsvermégen dieser
Schale fur Elekironen bedeutend gréBer ist (die Anzahl der ,,Elekironen-
pldtze" in dieser Schale ist um zehn gréBer als in der 2. Schale). Besser noch
ist, die Eigenschaften des Schwefels mit den Eigenschaften nicht nur des Sauer-
stoffs, sondern auch des Chlors zu vergleichen und damit sowohl eine verti-
kale als auch eine horizontale Bewegung im Periodensystem der El }

vorzunehmen. Im Vergleich zum Sauerstoffatom hat das Schwefelatom zwar
eine groBere Anzahl von Elektronenschalen, aber die gleiche Anzahl von
AuBenelektronen sowie die gleiche Anzahl ungepaarter Elektronen, die zur
Ausbildung von Bindungen befdhigt sind. Im Vergleich zum Chloratom hat
das Schwefelatom die gleiche Anzahl von Elektronenschalen, aber ein AuBen-
elektron weniger. Die Anzahl der ungepaarten Elekironen, die an der Aus-
bildung von Bindungen teilnehmen, ist bei den Schwefelatomen mit zwei dop-
pelt so groB wie bei den Chloratomen. Deshalb kénnen Schwefelatome Bin-
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Abb. 46 Strukiur
des Schwefelmolekiils Sg

Abb. 47 Schematische
Darstellung der Anordnung
der Schwefelatome

in kettenférmigen
Schwefelmolekiilen Sy,

dungen mit zwei benachbarten Atomen eingehen — S—S—S—, wodurch
entweder eine Ringstruktur oder eine Linearstruktur zustande kommt. In den
Gitterpunkten der Kristalle des rhombischen Schwefels befinden sich Molekile
der Zusammensetzung Sg (Abb. 46). Beim Erhitzen auf 200 °C wird Schwefel
dunkelbraun und zéhfliissig wie Harz. Diese Umwandlung ist verbunden
mit einer Zerstdrung der ringférmigen Molekile und einer Entstehung poly-
merer Molekiile S, mit Kettenform, die aus einigen hundert-Atomen zusam-
mengesetzt sind (Abb. 47). Schwefeldampf besteht aus Molekilen verschie-
dener Art, aus Molekillen der Zusammensetzung Sg, Sg S, und S,. Eine
Verédnderung der Zusammensetzung der Molekiile ruft eine Verdnderung
der Farbe des Dampfes von orangegelb bis hellgelb hervor.

Die Struktur der zweiatomigen Schwefelmolekile S, ist der Struktur der
Saverstoffmolekille O, analog. Die Bindungsenergie in Molekilen S, be-
trégt 418 kJ - mol-1. Sie ist kleiner als die Bindungsenergie in Sauerstoff-
molekiilen (493,7 k) - mol-?). Die verringerte Bindungsenergie ist eine Folge
der VergréBerung des Kernabstands der Atome. Hier ist jedoch keine der-
artige Anomalie anzutreffen, wie sie beim Fluormolekil und Chlormolekil
festgestellt wurde (wo die Bindungsenergie nicht ab-, sondern zunahm). Des-
halb kann die normale Verringerung der Bindungsenergie vom Sauerstoff-
molekiil O, zum Schwefelmolekiil S, als Bestdtigung fiir eine analoge Struk-
tur dieser Molekiile betrachtet werden. Bei einer Temperatur von annédhernd
2000 °C dissoziieren die Schwefelmolekiile S, in Schwefelatome. Schwefel
stellt im Unterschied zu Halogenen und Sauerstoff, deren Molekiile zwei-
atomig sind, bei gewd&hnlichen Bedingungen einen Stoff mit komplizierter
Struktur dar. Die Vereinigung von mehr als 2 Atomen ist eine Bestédtigung
der 8 — N-Regel, daB bei Stoffen mit Atombindung jedes Atom 8 — N benach-
barte Atome hat (N bedeutet die Nummer der Hauptgruppe des Perioden-
_systems, in der das jeweilige Element angeordnet ist). Deshalb sind auch die
Edelgase einatomig, wenn man diesen Elementen die Gruppennummer VIi|
zuschreibt. Die Anzahl der benachbarten Atome betrégt bei den Halogen-
atomen 8 —7 = 1. Jedes Atom kann nur mit einem Atom verbunden sein,
weshalb die Molekille zweiatomig sind. Die Anzahl der benachbarten
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Atome fiir ein Schwefelatom ergibt sich zv 8 — 6 = 2, was die Fdhigkeit zur
Bildung ring- und kettenférmiger Strukturen bewirkt. Die Nichtmetall-
atome der V. Hauptgruppe kénnen 8 —5 = 3 benachbarte Atome haben.
Das erklért unter anderem die Existenz sowohl von Gittern aus Molekiilen der
Zusammensetzung P, (bei weiBem Phosphor) als auch von Schichtatomgit-
tern, in denen jedes Phosphoratom ebenfalls mit drei anderen Atomen ver-
bunden ist (bei rotem Phosphor). SchlieBlich bildet auch die Struktur des
Diamantkristalls, darin hat jedes Kohlenstoffatom vier benachbarte Kohlen-
stoffatome aufzuweisen, ein Beispiel fir die 8—N-Regel. Auf den ersten
Blick mag es scheinen, als ob diese Regel bei Anwendung auf Sauerstoff O,
und Stickstoff N, nicht giiltig wére. Das hdngt mit der Anwesenheit von
Mehrfachbindungen in den Molekilen dieser Stoffe zusammen. Im Stick-
stoffmolekiil gibt es auBer der ¢-Bindung noch zwei #-Bindungen, die infolge
des geringen Kernabstands der Atome (0,11 nm) recht stabil sind.

Die gréBere Anzahl AuBenelektronen im Saverstoffmolekiil (12 AuBenelek-
tronen) bedingt einen gréBeren Kernabstand (0,121 nm). Aus diesem Grun-
de ist die Uberlappung der Atomorbitale geringer, und die Energie der
n-Bindung nimmt ab. Eine weitere Erhohung der Anzahl der AuBenelek-
tronen auf 14 im Fluormolekil fihrt zu einem noch gréBeren Kernabstand
(0,142 nm), was sich auch auf die Energie der o-Bindung auswirkt.

Der Energieanteil der n-Bindungen an der Gesamtenergie des Molekiils ist
in den Molekilen des Stickstoffs und Sauverstoffs besonders groB. Wenn man
sich einen Stoff vorstellt, in dem jedes Stickstoffatom mit drei benachbarten
Atomen iiber o-Bindungen in Wechselwirkung steht, wére eine Bildung aus
gewdhnlichen Molekilen nur auf endothermem Wege méglich.

energetisch |
stabil —N

|
=N —N—N—N—
N

N
—N—N—N—
|

energetisch instabil

Ebenso kénnte der Ubergang von gewdhnlichem molekularem Saverstoff
in fadenférmige Kristalle, in denen jedes Sauerstoffatom mit zwei benach-
barten Atomen verkniipft ist, nur endotherm erfolgen.

0=0 O o 0.
energetisch (e} 4 \o/ \0' 2N
stabil

energetisch instabil

Deshalb ist es fiir die Stickstoff- und Sauerstoffatome entschieden ,,vorteil-
hafter, als Molekiile der Zusammensetzung N, und O, vorzukommen und
nicht als polymere Stoffe des Typs [N,]fest beziehungsweise [O,]fest. Umge-
kehrt ist bei Kohlenstoff der Energieanteil der n-Bindungen in den Mole-
kilen C, kleiner als die Energie, die im Graphit- und Diamantkristall auf eine
einzelne o-Bindung entféllt. Fir Kohlenstoffatome ist es energetisch giinstiger,
in Kristallen Molekiile der Zusammensetzung C, zu bilden.
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Bei Stickstoff liegt demnach eine giinstige Elektronenkonfiguration fir die
Ausbildung einer festen Mehrfachbindung vor. Fiir Elemente im Perioden-
system links von Stickstoff ist die Bindung der Atome in Molekilen weniger
schwach wegen der kleineren Elektronenanzahl in den Molekilen, fir rechts
von Stickstoff angeordnete Elemente ebenfalls, aber wegen der gréBeren
Elektronenanzahl. Nur im Stickstoffmolekil ist die G telektrc 1zahl
wie auch die Anzahl der AuBenelektronen nicht zu klein und nicht zu groB.
Eiri solcher EinfluB der z-Bindungen auf die Gesamtenergiebilanz im Mole-
kiil ist besonders fir die elementaren Stoffe kennzeichnend, die von den Ele-
menten der 2. Periode gebildet werden.'

Fir die elementaren Stoffe aus den Elementen der 3.Periode und der
folgenden Perioden nimmt der Anteil derz-Bindungen an der Gesamtener-
giebilanz infolge der wachsenden AbstoBung der Elektronen und des damit
verbundenen Anwachsens des Abstands zwischen den Atomkernen ab. Das
fihrt schlieBlich dazu, daB die Atome in den elementaren Stoffen nur durch
o-Bindungen verbunden sind, was auch die Méglichkeit einer Erhéhung der
Anzahl benachbarter Atome bedingt. Fir die Elemente im unteren Teil des
Periodensystems sind Mehrfachbindungen selbst fir ihre Verbindungen nicht
mehr typisch. !

Was die Behandlung dieser Problematik im Chemieunterrichi anbelangt,
sollte man die Aufmerksamkeit nur auf folgendes konzentrieren: Im Unter-
schied zu Saverstoff, dem Vorgénger in der Hauptgruppe, und zu Chlor, dem
Nachbarn in der Periode, ist Schwefel zur Bildung komplizierterer Molekiil-
aggregationen befdhigt. Das héngt mit dem gréBeren Atomvolumen dieses
Elements zusammen. Die Anwesenheit von zwei ungepaarten Elektronen
und das groBe Atomvolumen bedingen die Bildung von Einfachbindungen
zwischen den benachbarten Atomen. Deshalb kann jedes Schwefelatom mit
zwei anderen Schwefelatomen verbunden sein. Das wiederum fishrt zu einer
komplizierten Zusammensetzung der Molekiile im Vergleich zu Sauerstoff.
Die Anzahl der Atome im Molekiil wird gréBer und betrdgt 4, 6 beziehungs-
weise 8. Deshalb ist Schwefel bei-gewdhnlichen Bedingungen ein fester und
kein gasformiger Stoff. Den Sauerstoffmolekiilen analoge Molekille S,
existieren nur bei hohen Temperaturen. Das Kristallgitter des rhombischen
Schwefels ist ein Molekilgitter, die Bindung der Atome im Molekil ist unpo-
lar kovalent. Aus diesem Grunde |8st sich Schwefel nicht in solchen Lésungs-
mitteln wie Wasser (polares Lésungsmittel), aber wie andere Stoffe mit un-
polarer Atombindung gut in unpolaren Lésungsmitteln (in Kohlendisulfid,
Terpentinél, Benzol). «

Gegeniiber Metallen und Wasserstoff hat Schwefel wie Sauerstoff Eigen-
schaften eines Oxydationsmittels. Die oxydierenden Eigenschaften des
Schwefels sind im Vergleich zu Sauerstoff etwas schwdcher ausgeprdgt,
weil seine Atome Elektronen des Reduktionsmittels weniger stark anziehen
und auch deshalb, weil zur Aufspaltung der Bindungen des elementaren
Stoffes mehr Energie aufzuwenden ist. Die Atomisierungsenergie des
Schwefels, d. h. die zur Umwandlung eines Mols des elementaren Stoffes (in
diesem Fall des rhombischen Schwefels) in gasférmigen Schwefel aufzu-
wendende Energie betrdgt 272 kJ - mol~%, wéhrend dieser Wert fir Saver-
stoff mit 246 k) - mol~ kleiner ist. :
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Die reduzierenden Eigenschaften kommen unter anderem bei der Reaktion
des Schwefels mit Sauerstoff und auch mit Fluor und Chlor zum Ausdruck.
Wenn Saverstoff als elementarer Stoff in chemischen Reaktionen normaler-
weise nur als Oxydationsmittel auftritt, so hat Schwefel diese Eigenschaft
starken Reduktionsmitteln gegeniiber.

Die Eigenschaften des Schwefels ersrtert man am besten in nachstehender
Reihenfolge.

1. Reaktion des Schwefels mit elementaren Stoffen:
a) Reaktion mit Metallen und Wasserstoff:

Oxydation ) Oxydation
| 1 I
+0 +0 +2-2 +0 +0 +1-2
Zn + S - ZnS Hy, + S = HS
Reduktions- Oxydations- 1 Reduktions- Oxydations-
mittel mittel mittel mittel
| |
Reduktion Reduktion

In Reaktionen mit Metallen und Wasserstoff hat Schwefel die Funktion des
Oxydationsmittels.

b) Reaktion mit Saverstoff:
Oxydation

itl) +0 +£—12
S + 0, - 50,
Reduktions- Oxydations-
mittel mittel

Gegeniiber Sauerstoff und anderen Nichtmetallen hat Schwefel die Funktion
des Reduktionsmittels.

2. Reaktion des Schwefels mit Verbindungen:
Oxydation

+0 +5 b —1
3§ 4+ 2KCIO,—»3S0O, + 2KClI

Reduktions- Oxydations-
mittel mittel

Reduktion

In der gegebenen Reaktion ist Schwefel Reduktionsmittel und wird in dieser
Funktion zu Schwefeldioxid oxydiert.
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Eigenschaften des Schwefelwasserstoffs

Die Behandlung der Eigenschaften dieser Verbindung im Chemieunterricht
gestaltet man am besten als Vergleich mit den Wasserstoffverbindungen des
Sauerstoffs (Wasser) und des Chlors (Chlorwasserstoff). Man beginnt
natirlich mit der Charakteristik der Molekilstruktur. Die Schiiler verfigen
bereits iiber hinreichende Kenntnisse, um die Bindung in den Schwefelwasser-
stoffmolekiilen als polare Atombindung zu kennzeichnen. In welcher der
Wasserstoffverbindungen der Nichtmetalle ist die Bindung weniger fest und
weniger polar?

Auf diese Frage antworten die Schiler im allgemeinen und erldutern dabei
folgendes Schema:

H—O—H - H—Cl —» H—S—H

Die Pfeile geben die Richtung fiir die Abnahme von Festigkeit und Polaritdt
der Bindung an.

Aus diesen Zusammenhdngen lassen sich einige Eigenschaften des Schwefel-
wasserstoffs ablesen. Offensichtlich vermag Schwefelwasserstoff sowohl mit
freiem Chlor als auch mit Sauerstoff zu reagieren, weil dabei weniger feste
chemische Bindungen zerstort und stabilere Bindungen gebildet werden.
Aus dem Experiment geht hervor, daB solche Reaktionen fiir Schwefelwasser-
stoff charakteristisch sind.

2H,S + O, > 2 H,0 + 2§

Die gebundenen Schwefelatome des Schwefelwasserstoffs werden bis zum
freien Zustand oxydiert. Schwefelwasserstoff wirkt als Reduktionsmittel.

Oxydation

|
=13 +0 -2
2H,S + O, -» 2H,0 +
t

N
w” © -

|
Reduktions- Oxydations-
mittel mittel

Reduktion

Man sollte darauf hinweisen, daB diese Reaktion im gewissen Sinne der Reak-
tion von Bromwasserstoff mit Chlor analog ist.

—~1 40

-1 40 &+
2 HBr + Cl, - 2 HCI + Br,
Ein elementarer Stoff, aus einem héher im Periodensystem stehenden Ele-
ment gebildet, oxydiert die Wasserstoffverbindung eines weiter unten im
Periodensystem angeordneten Elements. Die Oxydation des Schwefel-
wasserstoffs unter Bildung von Wasserdampf bestdtigt frihere Aussagen
Uber die gréBere Stabilitdt von Wasserdampf im Vergleich zu Schwefel-
wasserstoff (die Bindungsenergie der Wasserstoff-Schwefel-Bindung in
Schwefelwasserstoff betrdgt 362 kJ - mol-1). Allgemein l&Bt sich sagen, daB
die Festigkeit der Wasserstoffverbindungen der Nichtmetalle in einer Haupt-
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gruppe mit wach Ordnungszahl des Nichtmetalls abnimmt. Schwefel-
wasserstoff ist ein starkeres Reduktionsmittel als Wasser und Chlorwasser-
stoff. Also verstdrken sich die reduzierenden Eigenschaften der Wasser-
stoffverbindungen der Elemente der VI. Hauptgruppe mit groBer werdender
Ordnungszahl des Nichtmetalls.

Man kann Schwefelwasserstoff auf dieselbe Weise darstellen wie die anderen
Wasserstoffverbindungen der Nichtmetalle (zum Beispiel wie Chlorwasser-
stoff). Diese Darstellungsmethoden umfassen sowohl Reaktionen, die unter
Anderung der Oxydationszahl verlaufen (Redoxreaktionen) als auch Reak-
tionen, bei denen sich die Oxydationszahlen nicht dndern. Tabelle 33 ent-
hélt eine Veranschaulichung dieser Zusammenhdnge.

Tabelle 33 Méglichkeiten der Darstell g von Wasserstoffverbindungen der Nichtmetalle

Da die Bindungsenergie zwischen dem Wasserstoffatom und dem Nich-
metallatom im Schwefelwasserstoffmolekil kleiner ist als im Chlorwasser-
stoffmolekil, ist die Bildung aus elementaren Stoffen betrdchtlich schwerer
zu realisieren und daher auch umkehrbar.

Die beschriebenen Analogien in den Darstellungsmethoden der Wasser-
stoffverbindungen gestatten den Schiilern, Wege fiir die Darstellung von
Wasserstoffverbindungen anderer Nichtmetalle selbst anzugeben. Die
Verallgemeinerung filhrt zu'der Erkenntnis, daB die Darstellung einer belie-
bigen Verbindung entweder iber Redoxreaktionen (Zerstérung der Bin-
dungen zwischen gleichartigen Atomen und Bildung never Bindungen zwi-
schen verschiedenartigen Atomen) oder iiber Reaktionen ohne Anderung der
Oxydationszahlen (Zerstsrung von Bindungen zwischen verschiedenartigen
Atomen und Bildung never Bindungen zwischen ebenfalls verschieden-
artigen Atomen) erfolgen kann.

Fragt man die Schiler, auf welchem Wege man Tellurwasserstoff H,Te dar-
stellen kann (' Wasserstoff und Tellur reagieren nicht unmittelbar mitein-
ander), antworten sie nach Kenntnis obiger Zusammenhénge etwa wie
folgt:

Zur Darstellung von Tellurwasserstoff aus freiem Tellur miissen die Bin-
dungen im elementaren Stoff Tellur zerstért und Bindungen des Tellurs mit
solchen Elementen gebildet werden, die Telluratomen Elektronen entziehen.
Das 1&Bt sich durch Reduktion von Tellur mit einem Metall, zum Beispiel
Magnesium, bewirken.
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+0 +0 +2-2
Mg + Te — MgTe
Redukti Oxydati

Y
mittel mittel

Um aus dem Tellurid des Magnesiums Tellurwasserstoff zu erhalten, ist die
Einwirkung einer Sdure, zum Beispiel Salzséure, erforderlich, das heiBt eine
Reaktion ohne Anderung der Oxydationszahlen, da in der Verbindung MgTe
das Tellur die Oxydationszahl —2 schon erreicht hat.

MgTe + 2 HCl — MgCl; + H,Te

Wenn im Unterricht die Aufmerksamkeit systematisch auf diese Zusammen-
hénge gelenkt wird, kénnen die Schiller spdter auch auf die Frage antworten,
ob man an Stelle von Salzsdure Salpetersdure verwenden kann.

Die Schiller gehen davon aus, daB konzentrierte Salpetersdure ein starkes
Oxydationsmittel ist, und nehmen an, daB sie deshalb das reduzierte Tellur
oxydieren wird. Sie leiten daraus ab, daB Tellurwasserstoff mittels Salpeter-
sdure nicht entsteht.

Saverstoffverbindungen des Schwefels

Als Element der 3. Periode kann das Schwefelatom Bindungen nicht nur iiber
die beiden ungepaarten Elektronen, sondern auch auf dem Wege der Entkop-
pelung jener Elektronen bilden, dieim Grundzustand des Atoms gepaart sind.
Letzteres ist moglich, weil die M-Schale mehr Elektronen aufnehmen kann
als die L-Schale, Folgende Umgruppierung der Elektronen ist méglich:

$e o :S:

In diesem Zustand vermag das Schwefelatom 4 Atombindungen auszubilden.
Als Beispiel sei Schwefeldioxid genannt.

:S<Z:

Im Schwefeldioxidmolekil ist die chemische Bindung zwischen dem Schwefel-
atom und den Sauerstoffatomen kovalent polar. Das Schwefelatom ist von
10 Elektronen umgeben, von denen zwei einsam und acht an den zwei Dop-
pelbindungen zwischen dem Schwefelatom und den Sauerstoffatomen beteiligt
sind.

Im Unferschied zu Schwefeldioxid sind Selen- und Tellurdioxid feste Stoffe.
Dieser Umstand wird damit erkldrt, daB Schwefeldioxid als Monomer, die
Dioxide der Analogen des Schwefels jedoch als Polymere — (SeO,), und
(TeO,), — auftreten.” Selendioxid (SeO,), hat kettenférmige Struktur:

o (o]
| Il
e e
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In den Kristallen des Tellurdioxids (TeO,), fehlen Doppelbindungen bereits,
und es wird eine oktaedrische Koordination der Sauerstoffatome um die
Telluratome erreicht.
Im Schwefeldioxidmolekil schlieBen die Sauerstoffatome in bezug auf ihre
Anordnung zum Schwefelatom einen Winkel von 120° ein. Dieser Winkel
wird durch die Anwesenheit des freien Elektronenpaars beim Schwefelatom
bedingt. Dem Kohlenstoffatom fehlt im Kohlendioxidmolekiil ein derartiges
einsames Elektronenpaar. Die Molekiile sind deshalb unpolar und von
linearer Struktur O = C = O.
Das erkldrt auch Unferschiede in den Eigenschaften der beiden Gase. Die
Polaritét des Schwefeldioxidmolekiils bewirkt die hihere Siedetemperatur
des Schwefeldioxids von —10 °C. Kohlendioxid siedet bei —78,5 °C. Auch
die entschieden groBere Wasserléslichkeit des Schwefeldioxids (40 Volumen
je Volumen Wasser) gegeniiber Kohlendioxid (ein Volumen je Volumen
Wasser) ist damit begrindet. Beim Lsen von Schwefeldioxid in Wasser
filden geringere Verdnderungen der Molekilgeometrie statt (infolge des ge-
winkelten Baus des Schwefeldioxidmolekiils) als beim Lésen von Kohlen-
dioxid in Wasser. Hier geht eine Umwandlung der linearen Struktur in
eineDreiecksstruktur vor sich. Somit bedingt die unterschiedliche Anord-
nung der Atome zueinander im Molekiil unterschiedliche Eigenschaften der
Stoffe.
Die Tatsache, daB das Schwefelatom mit den Sauerstoffatomen durch 4 Bin-
dungen verkniipft ist, kennzeichnet Schwefeldioxid als Verbindung des vier-
wertigen Schwefels, in der er die Oxydationszahl +4 einnimmt.
Die Eigenschaften des Schwefeldioxids sollten nach folgenden Schwer-
pbnkten im Unterricht behandelt werden:
1. Eigenschaften des Schwefeldioxids als saures Oxid,
2. Eigenschaften des Schwefeldioxids, die sich aus dem Vorhandensein des

unvollstdndig oxydierten Schwefelatoms ergeben.
Der erste Schwerpunkt wird sowohl in der fachwissenschaftlichen als auch in
der methodischen Literatur eingehend erértert. In bezug auf den zweiten
Schwerpunkt sollte man die Aufmerksamkeit auf das einsame Elektronen-
paar beim Schwefelatom im Schwefeldioxidmolekiil konzentrieren.
Die Entkoppelung dieses Elektronenpaars fishrt zur Méglichkeit einer Er-
h&hung der Anzahl der Bindungen auf 6. Deshalb erhdlt man bei der Oxy-
dation von Schwefeldioxid Schwefeltrioxid, das Anhydrid der Schwefelsdure,
dessen Molekiilstruktur sich wie folgt ausdriicken l&Bt:

:0:

oder §
N\
O O:
Das Schwefelatom ist von zwéIf mit Sauerstoffatomen gemeinsamen Elektro-
nen umgeben. Jedes Sauerstoffatom ist von 8 Elektronen umgeben, darunter
vier einsamen Elektronen. Daraus folgt, daB die Oktettregel nur fijr die Ver-
bindungen der Elemente der 2. Periode zutrifft (wie die Dublettregel fiir
die Elemente der 1. Periode).
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Das Schwefeltrioxidmolekil ist unpolar. Seine Struktur hat die Form eines
ebenen Dreiecks mit dem Schwefelatom im Zentrum. Schwefeltrioxid ist
eine Verbindung des sechswertigen Schwefels mit der Oxydationszahl +6
(das Schwefelatom ist hier ohne freies Elektronenpaar). Der Ubergang vom
Schwefeldioxid zum Schwefeltrioxid ist mit der Erhdhung der Anzahl der
Bindungen des Schwefelatoms von 4 auf 6 verbunden, was einer Verdnde-
rung der Oxydationszahl von +4 nach +6 entspricht. Die Energie von je
einer Bindung S = O in Schwefeldioxidmolekilen betrdgt 535 kJ - mol-1, von
je einer Bindung S = O in Schwefeltrioxidmolekiilen 472 ki - mol-1. Trotz-
dem stellt die Schwefeltrioxidbildung aus Schwefeldioxid eine exotherme Re-
aktion dar, da die Summe der Bindungsenergien im Schwefeltrioxid gréBer
als im Schwefeldioxid ist. AuBerdem fiihrt die Bildung von Schwefeltrioxid
zur Erhohung der Koordinationszahl des Schwefels (von 2 auf 3), zu einer
groBeren Anzahl benachbarter Atome, zur Dezentralisierung (Dissipation)
der Elektronen auf eine gréBere Anzahl von Atomen.

- SO, + 50,50,  AH= —99.2kl - mol-!

Die Notwendigkeit der Teilnahme eines Katalysators an diesem Proze8 liegt
in der hohen ,Aktivierungsbarriere’ begriindet, die Energiezufuhr zur
,»Schwéchung' der Bindungen in den Molekiilen der Ausgangsstoffe nétig
macht.

Bei der Kennzeichnung der Eigenschaften des Schwefeltrioxids ist darauf
hinzuweisen, daB die Formel SO, eigentlich die Zusammensetzung der
Molekiile im Dampfzustand wiedergibt. Unter gewohnlichen Bedingungen
ist Schwefeltrioxid jedoch ein fester Stoff, der sich im Ergebnis der Polymeri-
sation gleichartiger Molekiile durch Aggregation bildet. Der feste Zustand
wird besser durch die Formel [SOg], beschrieben. Die Aggregation erklért
sich aus dem ungesdttigten Charakter der Koordination des Schwefels in
Schwefeltrioxid. Bei Abkiihlung von flissigem Schwefeltrioxid auf 16,8 °C
erstarrt es zu einer durchsichtigen eisartigen Masse. Diese Modifikation be-
steht aus zyklischen Trimeren des Oxids [SO;],. Ldngeres Aufbewahren
fihrt zur Umwandlung in die asbestartige Modifikation, die aus linearen
Molekilen unterschiedlicher Lénge besteht und der Formel [SO,],, entspricht.
Im Gegensatz zur eisartigen Modifikation ist die asbestartige Modifikation
des Schwefeltrioxids nicht flichtig. Sie reagiert auch weniger heftig mit
Wasser.

Die Strukturen der verschiedenen Modifikationen des Schwefeltrioxids las-
sen sich wie folgt darstellen: i

O\S A
o O o/\o O o o
N o | | O Il | |
S >\s sl - —0—5—0—5—0—5— ..
I o/ N TNo [
[e] (o] (o] o
Monomer Trimer Polymer
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In den polymeren Formen hat Schwefel die Koordinationszahl 4 (gegeniber
dem Wert 3 in der monomeren Form). Die Wertigkeit des Schwefels jedoch
betrdgt in allen Féllen 6.
Der Ubergang von Schwefeltrioxid SO, zu Schwefelsdure H,SO, erfolgt ohne
Anderung der Oxydationszahl. Die Koordinationszahl dagegen vergréBert
sich von 3 auf 4, und es verdndern sich auch die Bindungsverhdltnisse (die An-
zahl der z-Bindungen sinkt). Wenn nach den gegenwdrtigen Modellvorstel-
lungen im Schwefeltrioxidmolekil drei g-Bindungen und drei #-Bindungen
" (sp®-Hybridisierung) vorliegen, so im Schwefelséuremolekiil vier o-Bindungen
und zwei n-Bindungen (sp3-Hybridisierung). Es wird die rdumlich stabilere
tetraedrische Struktur ausgebildet.

o o ,OH
AN\ + 0=5=0 - >s
Sl | o’ “oH
(o] vier benachbarte
drei benachbarte ~ Atome
Atome

In der Schwefelsdure wird mit der Zahl 4 die maximale Koordination des
Schwefels gegeniiber Sauerstoff erreicht. Vergleicht man die Formeln der
saverstoffhaltigen Sduren der Elemente der 2. Periode (H,CO;, HNO;) mit
denen der 3. Periode (H,SiO,, H,PO,, H,SO,, HCIO,), stellt man eine Er-
hdhung der Koordinationszahl des Zentralatoms von 3 auf 4 fest. Dieser
Vergleich ist insofern von besonderer Bedeutung, als er GesetzmaBigkeiten
einer Verdnderung der Zusammensetzung der Verbindungen in Abhdngig-
keit von der Stellung der Elemente in den Perioden deutlich macht.

Mit VergréBerung der Periodennummer (und damit auch der Atomdurch-
messer) erhoht sich die Koordinationszahl. Selensdure hat die Formel
H,SeO,, Tellursdure dagegen die Formel HgTeOq4 (Koordinationszahl 6).
Im allgemeinen ist die Koordinationszah! der Elemente der 2. Periode gegen-
Uber Saverstoff gleich 3, fir Elemente der 3. und 4. Periode 4 und fir Ele-
mente der 5. und 6. Periode 6. Die Koordinationszahl spielt in der Chemie
eine groBe Rolle. Neben der Anzahl der Bindungen ( Wertigkeit) bestimmt
sie solche wichtigen Eigenschaften, wie Aggregatzustand, Gitterstruktur,
Stabilitdt, Schmelz- und Siedetemperatur, Léslichkeit.

Die chemischen Bindungen im Schwefelsduremolekil sind kovalent polar.
Die Bindung zwischen Wasserstoff- und Sauverstoffatom ist am stdrksten
polar. Sie IdBt sich bei Wechselwirkung mit Wasser leicht aufspalten.

O, O-1-H
>s< ™ L 2H,0 - 2H,0* + SO}

o7 No--H

I

In der Schwefelsdure und im Sulfat-lon liegen sowohl die maximale Wertig-

keit als auch die koordinative Séttigung des Schwefels vor (zusammen mit der

héchsten Wertigkeit).

Die Strukturformeln der sauerstoffhaltigen Séuren der Elemente der 3. Perio-

de (wie auch der Elemente der 2. Periode) kénnen nicht auf die Struktur-

formeln der Salze Gbertragen werden.
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In Salzkristallen treten Kationen der Metalle auf, die durch lonenbeziehung
mit Anionen verbunden sind. Beim Schreiben der betreffenden Formeln
reicht es deshalb aus, wenn man sich auf diese Besonderheit beschrdnkt.
Beispiele: Na, [SO,], Ca [SO,]

Die Struktur des Anions wird im einzelnen nicht dargestellt.

Die rdumliche Konfiguration des Sulfat-lons ist tetraedrisch. Unter Beriick-
sichtigung der Vorstellungen iber die Delokalisierung der z-Bindungen laBt
sich folgende Strukturformel angeben:

o+

Zwischen dem Schwefelatom und den Sauerstoffatomen bestehen anderthalb-
fache Bindungen. Wenn man auBerdem die Delokalisierung der Ladungen
beachtet, ergibt sich folgende Strukturformel des Sulfat-lons:

-0 o>
N2t 4
-0 No-
Die Delokalisierung fihrt zur Verdnderung der effekfiven Ladung des Schwe-

felatoms (Schwefel hat' hier die Oxydationszahl +6) von +6 auf +2 und zur
gleichmaBigen Verteilung der negativen Ladung auf die % Saverstoffatome

Behandlung der Nichtmetalle
der V. Hauptgruppe

Eigenschaften von Stickstoff und Phosphor

Im Vergleich zum Saverstoffatom hat das Stickstoffatom ein AuBenelekiron
weniger, aber ein ungepaartes Elektron mehr.

LN

Der Bau des Stickstoffatoms 1Bt auf die Méglichkeit der Bildung zweiatomi-
ger Molekiile mit Dreifachbindung zwischen den Atomen schlieBen. Diese
Dreifachbindung ist sehr stabil (Bindungsenergie: 942 kJ - mol-%). In freier
Form bildet Stickstoff ebenso wie die Elemente Saverstoff und Fluor einen
elementaren Stoff, der aus zweiatomigen Molekilen besteht. Es |aBt sich vor-
aussagen, daB das Kristallgitter des festen Stickstoffs ein Molekilgitter ist. Die
zwischenmolekularen Kréfte in diesem Gitter sind unbetrédchtlich; Stickstoff
hat eine niedrige Schmelztemperatur und auch eine niedrige Siedetempera-
tur. Auch die geringe Wasserl&slichkeit des Stickstoffs hdngt mit der unpo-
laren Atombindung zusammen. . §
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Abb. 48 Struktur des Phosphormolekiils P,

Beim Ubergang von Stickstoff zu Phosphor nimmt mit VergréBerung des
Kernabstands zwischen den Atomen die Festigkeit der z-Bindungen stark ab,
wdhrend die Festigkeit der o-Bindungen wdchst. Deshalb sind Mehrfach-
bindungen schon nicht mehr charakteristisch. In den Molekiilen des weiBen
Phosphors ist jedes Atom iiber die drei ungepaarten Elektronen durch je eine
Einfachbindung mit drei benachbarten Atomen verknipft. Das Kristallgitter
des weiBen Phosphors besteht aus einzelnen Molekilen der Formel P,,
deren Struktur an ein Tetraeder mit Phosphoratomen in den Ecken erinnert
(Abb. 48). AuBerdem kénnen sich auch Kristallgitter mit Schichtstruktur aus-
bilden (Abb. 49).
Das Auftreten mehrerer Strukturtypen bedingt die Allotropie des Phosphors.
Im flussigen oder gelésten Zustand, aber auch im Dampfzustand sind die
Phosphormolekiile vieratomig. Beim Erhitzen iiber 1000 °C beginnt eine
m erkliche Dissoziation der Molekiile:

P,— 2P,
Die Struktur der Molekile P, ist der Struktur der Stickstoffmolekiile analog:
P =P. Der Kernabstand ist jedoch beim Phosphor entschieden gréBer
(0,19 nm) als bei Stickstoff (0,11 nm). Die Bindungsenergien betragen
489 ki - mol- beziehungsweise 942 kJ - mol-1. Der groBere Kernabstand
und die betréchtlich kleinere Bindungsenergie sprechen fir eine geringere
Stabilitdt des Molekiils P, im Vergleich zum Stickstoffmolekil. Fir Phos-

Abb. 49 Kristallstruktur
des schwarzen Phosphors




phor sind gerade deshalb im gasférmigen Zustand z-Bindungen nicht ty-
pisch. !
Bei einer Témperatur von 2000 °C beginnt der Zerfall der Molekile P, in
Atome

P,—2P,

wihrend fir Stickstoff selbst bei 3000 °C noch keine nennenswerte Disso-
ziation erreicht wird. Die Eigenschaften des Stickstoffs sind ein Beispiel fir
den EinfluB der Festigkeit der chemischen Bindung in elementaren Stoffen
auf die chemische Reaktivitét. Aus dem Atombau des Elements geht hervor,
daB dem Stickstoffatom 2ur Ausbildung einer stabilen Konfiguration 3 Elek-
tronen fehlen. Und tatsdchlich haben Stickstoffatome entsprechende Eigen-
schaften. Bei gewdhnlicher Temperatur verbindet sich atormarer Stickstoff
zum Beispiel unmittelbar mit Quecksilber zu Quecksilbernitrid Hg;N, reagiert
Stickstoff mit Schwefel, Phosphor und Arsen. Die auBerordentliche Passivitat
des molekularen Stickstoffs ist eine Folge der groBen Affinitat der Stick-
stoffatome untereinander, Ausdruck starker intramolekularer Wechselwir-
kungen in den Stickstoffmolekilen.

Wenn es fir Fluoratome energetisch ungiinstig ist, sich primdr miteinander
zu verbinden, so ist diese Wechselwirkung fiir Stickstoffatome gerade
duBerst giinstig, giinstiger als die Existenz in Molekilen von Stickstoffver-
bindungen. Das Beispiel macht deutlich, wie die Bindung zwischen Atomen
in Molekiilen eines elementaren Stoffes zur Herabsetzung der Reaktivitdt im
Vergleich zur Reaktivitdt des Elements (in Form von Einzelatomen) fu hrt.

Die chemischen Eigenschaften des elementaren Stoffes Stickstoff sollte man
insbesondere unter diesem Gesichtspunkt betrachten und dabei hervor-
heben, daB seine Trégheit durch die Festigkeit der chemischen Bindung in
seinen Molekiilen bedingt wird, zu deren Aufspaltung eine hohe Energie er-
forderlich ist.

Die drei ungepaarten Elektronen des Stickstoffatoms lassen die Ausbildung
von 3 Atombindungen mit anderen Atomen erwarten. Bei Wechselwir-
kungen mit Metallen und Wasserstoff hat Stickstoff wie andere Nicht-’
metalle Eigenschaften eines Oxydationsmittels. Im Vergleich zu Fluor und
Saverstoff sind die oxydierenden Eigenschaften des Stickstoffs abgeschwicht,
was aus der Stellung dieses Elements im Periodensystem hervorgeht. Die
Abnahme der oxydierenden Eigenschaften auf andere Stoffe hdngt auch mit
der gréBeren Festigkeit der Bindung im Stickstoffmolekiil zusammen.

Bei Zimmertemperatur reagiert molekularer Stickstoff nur mit einem der
Alkalimetalle, mit Lithium. Beim Erhitzen auf 250 °C lduft diese Reaktion
sogar sehr schnell ab.

+0 +0 +1-3
3IL] O+ % N, — [L,N]  AH= —200kl-mol-1
Reduktions- Oxydati
mittel mittel

Die Reaktivitdt des Stickstoffs gegeniiber Lithium ist im Vergleich zu Saver-
stoff und Fluor wesentlich kleiner. Die Bildungsenthalpie des Lithiumnitrids
LisN betrdgt 3 - 66,6 k) - mol=?, wdhrend die Bildungsenthalpien fiir Li-
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thiumoxid Li,O und Lithiumfluorid LiF2-297 kJ - mol-1 beziehungsweise
612 kJ - mol-! betragen.
Bei hohen Temperaturen verbindet sich Stickstoff auch mit anderen Metallen,
zum Beispiel mit Kalzium und Magnesium, und bildet dabei feste kristalline
Stoffe, Metallnitride.
Friher zdhlte man die Nitride der typischen Metalle zu den Verbindungen
mit lonenbeziehung. Gegenwirtig liegen viele Anhaltspunkte dafiir vor,
daB die chemische Bindung in Nitriden keinen lonencharakter tragt. Afler
Wahrscheinlichkeit nach stellen diese Nitride Verbindungen gemischter
Bindungsart dar (Metallbindung und poldre Atombindung). Dadfiir spricht
unter anderem auch, daB viele Nitride metallischen Glanz sowie einen hohen
spezifischen elektrischen Widerstand haben.
Das Auftreten einer stabilen Bindung zwischen den Atomen im Stickstoff-
molekil erkldrt auch die wesentlich niedrigere Bildungsenthalpie von Am-
moniak im Vergleich zu den Bildungsenthalpien von Fluorwasserstoff und
Wasser.

1

13H, +

1 1
5 % -1 5y . -1
1 5 430 kJ -mol! + 2 942 kJ - mol

1

N, = NH; AH= —46k} - mol-?

1116 kJ - mol~!

Die Bindungsenergien fir die 3 Stickstoff-Wasserstoff-Bindungen im Am-
moniakmolekil betragen fir 1 mol Ammoniak 1116 ki, was fiir die Ener-
gie je einer Stickstoff-Wasserstoff-Bindung den Mittelwert von 387 kJ - mol-1
ergibt. Bei der Ammoniakentstehung tritt eine hohe Aktivierungsbarriere
auf (eine groBe Bindungsenergie der Ausgangsstoffe), so daB der Einsatz
von Katalysatoren notwendig ist.

AuBer oxydierenden Eigenschaften sind beim Stickstoff gegeniiber stérkeren
Oxydationsmitteln als Stickstoff selbst auch reduzierende Eigenschaften zu
erwarten. Besonderes Interesse kommt in dieser Beziehung der Reaktion von
Stickstoff mit Saverstoff zu. Bei der Bildung von Stickstoffmonoxid ist ein
hoher Energiebetrag zur Aufspaltung der Bindungen in den Ausgangs-
molekiillen aufzuwenden. Man erhdlt einen Stoff mit einer weniger festen
Bindung. Der Energieaufwand kann folglich nicht durch den Energiege-
winn bei der Ausbildung der neuen Bindung kompensiert werden. Die Bin-
dungsenergie der Stickstoffmonoxidmolekile ist mit 627 kJ - mol-* wesent-
lich kleiner als die der Stickstoffmolekille. Deshalb geht die Bildung von
Stickstoffmonoxid nur bei sehr hohen Temperaturen vonstatten.

N;+ O, -2NO AH=2-899kl- mol-!

Die erlduterten Beispiele lassen den SchluB zu, daB Stickstoff im Vergleich
zu Fluor und Savuerstoff relativ schwache oxydierende Eigenschaften besitzt.
Das wird erstens durch die weniger ausgeprégten nichtmetallischen Eigen-
schaften des Elements Stickstoff und zweitens durch die groBe Tragheit der
Bindung der Atome im Stickstoffmolekiil hervorgerufen.

Bei der Behandlung des Phosphors ist zundchst kurz auf einen Vergleich des
Atombaus mit Stickstoff einzugehen. Die Schiiler sollten nicht nur auf die
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Ubereinstimmungen in der Anzahl der AuBenelektronen in den Atomen der
beiden Elemente, sondern auch auf die Unterschiede aufmerksam gemacht
werden. Die Elektronen verteilen sich im Phosphoratom auf 3 Elektronen-
schalen, im Stickstoffatom nur auf 2. Die 3. Schale hat eine gréBere Auf-
nahmefahigkeit als die 2. Schale. Die Erhhung der Anzahl der Elektronen-
schalen fiihrt zu einem starken Anwachsen des Atomdurchmessers (der Ra-
dius des Phosphoratoms betrdg 10,111 nm, der des Stickstoffatoms 0,047 nm).
Der gréBere Kernabstand liegt in den Phosphormolekillen vor. Deshalb
fehlen beim Phosphor Mehrfachbindungen. Die drei ungepaarten Elektro-
nen des Phosphoratoms bewirken die Ausbildung von 3 Bindungen. Da diese
Bindungen Einfach- und nicht wie bei Stickstoff Dreifachbindungen dar-
stellen, ist im Phosphormolekil jedes Atom mit drei anderen Atomen ver-
bunden. Das Element Phosphor unterscheidet sich vom Stickstoff wie
Schwefel von Sauerstoff. Stickstoff bildet einen elementaren Stoff aus zwei-
atomigen Molekilen. Der elementare Stoff Phosphor dagegen besteht aus
polyatomigen Molekillen. Darin duBert sich die Verwandtschaft von Phos-
phor und Schwefel als Nachbarelemente in einer Periode. Die Bildung dieser
elementaren Stoffe erfolgt in Ubereinstimmung mit der 8 — N-Regel. Wenn
die Anzahl der benachbarten Atome in den elementaren Stoffen- des Elements
Schwefel gleich 2 ist (8—6), so betréigt diese Anzahl im Falle des Phosphors 3
(8-5).

Spricht man iiber die Reaktivitdt des Phosphors, sollte darauf verwiesen wer-
den, daB sich die Aufspaltung der Einfachbindung im Phosphormolekil we-
sentlich leichter realisieren 1Bt als die Aufspaltung der Dreifachbindung im
Stickstoffmolekiil. Die nétige Energie zur Bildung von 1 mol atomaren Stick-
stoffs betrdgt 471 kJ. Sie macht die Hélfte des Wertes der Dissoziationsener-
gie des Stickstoffmolekiils aus (942 k) - mol™:2 = 471 ki - mol-?). Die nétige
Energie zur Bildung von 1 mol afomaren Phosphors im Gaszustand betrégt
anndhernd 314 k). Die viel leichtere Aufspaltbarkeit der Bindungen im
Phosphormolekil P, grindet sich nicht nur auf die geringere Energie dieser
Bindung im Vergleich zur Bindung im Stickstoffmolekiil, sondern auch darauf,
daB der Valenzwinkel im Molekil P, mit 60° anormal klein ist. Darin liegt
der Grund fir die groBe Reaktivitdt des gelben Phosphors und auch seine
Fdhigkeit, unter bestimmten Bedingungen in andere, stabilere allotrope
Modifikationen iberzugehen. .
Die Kristalle des schwarzen Phosphors zum Beispiel besitzen ein schichten-
formiges Atomgitter, das duBerlich dem Graphitgitter dhnlich ist. Der Va-
lenzwinkel zwischen den Phosphoratomen betrdgt in diesem Gitter 100° bis
110°. So vollzieht sich beim Ubergang von weiBem Phosphor in eine andere
Modifikation mit der Stabilitdtserhohung die Ausbildung eines Valenzwin-
kels, der fir Bindungen aus p-Elektronen fypisch ist (90° bis 110°).

Die Umwandlung weniger stabiler allotroper Modifikationen in stabilere
Modifikationen fihrt zur Verringerung der Reaktivitdt. So betrdgt die Bil-
dungsenthalpie fir die Entstehung von Phosphorsdureanhydrid aus weiBem
Phosphor und molekularem Sauerstoff 1507 k) - mol~* — aus rotem Phos-
phor und molekularem Sauerstoff dagegen 1474 kI - mol-1. Dieses Beispiel
veranschaulicht den EinfluB der chemischen Bindung auf die Eigenschaften
der elementaren Stoffe.
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Die wesentlich groBere Reaktivitdt des weiBen Phosphors im Vergleich zum
roten Phosphor kommt auch in einer Reihe duBerer Kennzeichen zor Geltung.
So reagiert der weiBe Phosphor schon bei niedrigen Temperaturen an der
Luft langsam bis zur Selbstentziindung bei etwa 50 °C, wahrend roter Phos-
phor an der Luft fast nicht oxydiert und erst bei einer Temperatur von mehr
als 250 °C enfflammt.

Das unterschiedliche Kristallgitter der einzelnen allotropen Modifikationen
des Phosphors, das durch die unterschiedliche rdumliche Struktur und eine
damit verbundene Verdnderung der chemischen Bindung bedingt wird,
ruft auch die Unterschiede in den physikalischen und physikalisch-chemischen
Eigenschaften hervor. WeiBer Phosphor ist in Wasser unléslich und st
sich gut in Schwefelkohlensfoff (unpolares Lésungsmittel). Die héher-
molekularen allotropen Modifikationen (roter und schwarzer Phosphor)
sind in diesem L&sungsmittel unléslich. Fir weiBen Phosphor ist auBerdem
eine niedrige Schmelztemperatur (444 °C) und eine niedrige Siedetempera-
tur (4-275 °C) kennzeichnend, wihrend die anderen Phosphormodifikatio-
nen sublimieren. Roter Phosphor sublimiert bei 423 °C. Die relativ hohe
Temperatur weist auf die festeren chemischen Bindungen in-den polymeren
Aggregationen dieses elementaren Stoffes hin.

Bei der Behandlung der chemischen Eigenschaften des Phosphors sollte in
derselben Reihenfolge wie bei der Behandlung des Stickstoffs vorgegangen
werden. Im Zusammenhang mit der geringeren Bindungsenergie zwischen
den Atomen des Phosphors im Vergleich zu den Atomen des Stickstoffs muB
in einer Reihe von Féllen eine gréBere Reaktivitdt des Phosphors erwartet
werden. Phosphor verbindet sich leicht mit Sauerstoff, Halogenen, Schwefel
und vielen Metallen. i

Bei Reaktionen mit Metallen tritt Phosphor wie Stickstoff in der Funk-
tion des Oxydationsmittels auf.

3[Ca + 4 [PJ—[CaP] AH= —5024 ki - mol-t

Redukiions- Oxydations-
mittel mittel

In Tabelle 34 werden die angenéherten Werte der Bildungsenthalpien einiger
Nitride und Phosphide aufgefiihrt.

CESEAE

Tabelle 34 Bildungsenthalpien von Nitriden und Phosphiden einiger Metalle
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Aus dieser Tabelle geht hervor, daB die Reaktivitét des Phosphors gegeniber
vielen Metallen die Reakfivitit des Stickstoffs wesentlich Ubertrifft. Vergleicht
man diese Angaben fiir Stickstoff und Phosphor mit entsprechenden Angaben
for Saverstoff und Schwefel, kommt man zu folgendem SchluB: Sauerstoff
ist der Mehrzahl der Metalle ‘gegeniiber reaktionsféhiger als Schwefel.
Stickstoff jedoch verhdlt sich der Mehrzahl der Metalle gegenilber weniger
reaktionsféhig als Phosphor.

Eine direkte Reaktion des Phosphors mit Wasserstoff ist kaum ausgeprégt.
Die Reaktion von Wasserstoff mit weiBem Phosphor ist sehr schwach
exotherm und verlduft mit merklicher Geschwindigkeit erst bei Tempera-
turen oberhalb 300 °C. Die Phosphinausbeute macht Bruchteile eines Pro-
zentes aus.

2P+ 3H,22PH; AH= —12,5kl - mol-!

Diese unbedeutende Reaktivitdt des Phosphors gegeniiber Wasserstoff im
Vergleich zu Stickstoff folgt aus der geringen Festigkeit der Bindung zwischen
Phosphoratomen und Wasserstoffatomen. Die mittleren Bindungsenergien
betragen fiir je eine Stickstoff-Wasserstoff-Bindung in Ammoniakmolekilen
387 kJ - mol-! und fiir je eine Phosphor-Wasserstoff-Bindung in Phosphin-
molekilen 321,8 kJ - mol-1. Wegen der herabgesetzten Reaktivitdt des Phos-
phors gegeniber Wasserstoff gewinnt man Phosphorwasserstoff auf Um-
wegen Gber Metallphosphide, auf die man Wasser oder verdiinnte Sduren
einwirken ldBt.

=3 -3
Ca,P, + 6 HyO — 3 Ca(OH), + 2 PH,

Dieser Weg entspricht einem bereits erlduterten Darstellungsverfahren fir
Wasserstoffverbindungen der Nichtmetalle. Die Reaktion verlduft ohne
Anderung der Oxydationszahl.

Charakteristisch fir Phosphor sind Wechselwirkungen, in denen er die Rolle
des Reduktionsmittels spielt und selbst oxydiert wird. Das gilt fur die Ver-
brennung des Phosphors zum Anhydrid der Phosphorsdure. Es sei daran
erinnert, daB die Molekiile dieses Anhydrids selbst im Gaszustand die Zu-
sammensetzung P,O,, besitzen (Abb. 50). Molekiile mit der Formel P,O,,
sind auch fiir eine feste kristalline Modifikation des Phosphorsdureanhydrids
charakteristisch. In diesem Fall werden die einzelnen Molekile P,O,, durch
schwache intermolekulare Krdfte zusammengehalten. AuBer dieser leicht
sublimierenden Modifikation sind noch zwel weitere, energetisch stabilere
Modifikationen bekannt, die aus der ersten durch Erhitzen auf verschiedene
Temperaturen dargestellt werden. Die Entstehung dieser stabileren Modifi-
kationen aus der weniger stabilen Modifikation kann als Polymerisation von
Molekillen P,O,, zu komplizierteren Aggregationen [P,O,,]» aus unend-
lichen Tetraederschichten mit drei von vier gemeinsamen Sauerstoffatomen
angesehen werden.

Die Formel fir das Phosphorsdureanhydrid P,O; entspricht nicht der realen
Struktur dieses Stoffes und bringt nur die Zusammensetzung zum Ausdruck.
Verwendet man diese Formel beim Schreiben von Reaktionsgleichungen
(also nicht bei der Erkldrung der Struktur des Phosphorsdureanhydrids),
muB man auf ihre Bedingtheit hinweisen.
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Abb. 50  Struktur des Molekiils P,0,,

Das gewéhnliche Phosphorsdureanhydrid stellt ein Gemisch der verschie-
denen Modifikationen dar. Die Entstehung der Molekiilstruktur P,O,, wie
auch der héhermolekularen Strukturen aus PO,-Tetraedern gewdhrleistet
das Erreichen der maximalen Koordinationszahl des Phosphors gegeniiber
Saverstoff (4) sowie des normalen Valenzwinkels zwischen den Atombin-
dungen P—O—P. Hétten die Molekiile des Phosphorsdureanhydrids die
Zusammensetzung P,O;, wiiren sie koordinativ ungesdttigt, weil die Anzahl
der benachbarten Atome jedes Phosphoratoms nur 3 betragen wiirde und
nicht 4 wie im Molekil P,O,, und den polymeren Modifikationen.
Demnach stellt die Wechselwirkung des Phosphors mit Sauerstoff, die zur
Entstehung von Phosphorsdureanhydrid fihrt, das Ergebnis einer Kon-
kurrenz der chemischen Bindungen in den elementaren Stoffen und der Ver-
bindung dar, die zugunsten der Verbindung entschieden wird. Das laBt sich
in vereinfachter Form wie folgt wiedergeben:

[PJi+5n0, — [PO,l AH = —3096 ki - mol-1

G < G

gie der
Bind

gie der
Bind

B
cl ] <l g

Die Bildungsenthalpie von Distickstoffpentoxid N,O; im gasférmigen Zu-
stand betrdgt +15 kJ - mol~! und kennzeichnet den endothermen Charakter
dieser Verbindung. Bei ihrer Kristallisation werden 66,8 k) - mol-! frei.
Die Bildungsenthalpie fiir Distickstoffpentoxid N,O; in festem Zustand be-
tragt —51,8 kl - mol-1. Vergleicht man diesen Wert mit der Bildungs-
enthalpie von Phosphorsdureanhydrid —1548 kJ - mol-! (auf die Formel
P,O; bezogen), so ergibt sich ein Verhdltnis der Bildungsenthalpien fiir
dquivalente Mengen Phosphorpentoxid P,O; und Distickstoffpentoxid N,O;
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von 30:1. Daraus folgt, daB die Reaktivitdt des Phosphors im Vergleich zum
Stickstoff gegeniiber Sauerstoff betrdchtlich gréBer ist. Wie in anderen
Beispielen sollen die Bildungsenthalpien dieser Oxide mit den Werten ver-
glichen werden, die fir die Entstehung der Verbindungen aus Einzelatomen
gelten. Diese betragen fiir Phosphorpentoxid P,O; —3882 kJ - mol~* und fiir
Distickstoffpentoxid N,O; —2224 kJ - mol~2. In diesem Fall kommt ein Ver-
hdltnis der Bildungsenthalpien von 1,5:1 zustande.

Der unbedeutende exotherme Charakter des festen - Distickstoffpentoxids
liegt somit nicht in einer unzureichenden Fahigkeit der Stickstoffatome zur
Reaktion mit Sauerstoffatomen begriindet, sondern in der groBen Stabilitét
der chemischen Bindungen in den Molekiilen der Ausgangsstoffe Stickstoff
und Saverstoff.

Ungeachtet der gleichen Zusammensetzung (N,O;, P,O;) bestehen zwischen
.den beiden Oxiden grundlegende Unterschiede. Im Salpetersdureanhydrid
ist Stickstoff vierwertig, die Anzahl der Bindungen des Stickstoffatoms zu
benachbarten Atomen betrégt 4. Das Molekiil von Salpefersdureanhydrid
hat folgende Struktur:

O\ /O
SN—O—N.
O:/ \O

Phosphor ist im Phosphors&ureunhyd’rid finfwertig, die Anzahl der chemi-
schen Bindungen jedes Phosphoratoms zu benachbarten Atomen betrdgt 5.
Stickstoff hat im Distickstoffpentoxid die Koordinationszahl 3, Phosphor im
Phosphorpentoxid die Koordinationszahl 4. Gasférmiges Salpetersdure-
anhydrid besteht aus monomeren Molekilen N,O;, gasférmiges Phosphor-
séureanhydrid aus dimeren Molekiilen P,O,.

Diese Unterschiede fallen aber nicht etwa aus dem Rahmen. Im Gegenteil,
sie spiegeln die GesetzmdBigkeiten der dialektischen Verdnderung der
Eigenschaften der Elemente im Periodensystem wider.

Stickstoff vermag als Element der 2. Periode nicht mehr als vier chemische
Bindungen je Atom zu bilden, da sich in der AuBenschale des Atoms nur 4
Orbitale befinden. Die maximale Koordinationszahl des Stickstoffs betragt
Saverstoff gegeniiber 3.

In der AuBenschale- des Phosphoratoms kénnen sich die Elektronen auf eine
gréBere Anzahl von Orbitalen verteilen. Folglich kann es auch eine groBere
Anzahl chemischer Bindungen bilden. Die maximale Koordinationszahl des
Phosphors gegeniber Saverstoff betrdgt 4.

Stickstoff und Phosphor erreichen somit in bezug auf die Koordinationszahl
im Molekil sowoh! des Salpetersidureanhydrids als auch des Phosphorsdure-
anhydrids den Hochstwert. Sie nehmen in diesen Verbindungen auch ihre
héchste Oxydationszahl ein, ndmlich +5. SchlieBlich sei auch in diesem
Fall auf die Beeinflussung der Eigenschaften durch die Struktur verwiesen.
So schmilzt Salpetersidureanhydrid bei +31 °C, wdéhrend die glasartige
Modifikation des Phosphorsdureanhydrids erst bei 525 °C schmilzt.

Im Unterschied zur thermischen Stabilitdt des Phosphorsdureanhydrids stellt
Salpetersdureanhydrid eine duBerst instabile Verbindung dar, die sich bei
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geringer Erwdrmung unter Explosion zersetzt. Der leichte Zerfall wird
dadurch bedingt, daB der UmwandlungsprozeB des gasférmigen Distickstoff-
pentoxids exotherm

NiO; Ny + 220, AH= —15kl - mol-1

und mit einer Erhdhung der Anzahl gasférmiger Molekiile verbunden ist
(aus 1 mol Distickstoffpentoxid entsteht 1 mol Stickstoff und 2% mol Saver-
stoff, d. h., die Anzahl der Gasmolekiile wéchst um das 2,5fache).

Wasserstoffverbindungen des Stickstoffs und Phosphors

Die Behandlung der Eigenschaften des Ammoniaks sollte in Gegenijber-
stellung mit Eigenschaften der Wasserstoffverbindungen des Fluors und
Saverstoffs beginnen. Die Eigenschaften von Phosphin werden spater mit
den Eigenschaften von Chlorwasserstoff und Schwefelwasserstoff verglichen.
In der Reihe der Verbindungen Ammoniak — Wasser — Fluorwasserstoff beob-
achtet man eine VergréBerung der Festigkeit der Wasserstoff-Nichtmetall-
Bindung (387 kJ - mol-2, 469,9 kJ - mol-1, 565,9 ki - mol~1), eine VergroBe-
rung der Polaritét der Bindung und eine Abschwidchung der reduzierenden
Eigenschaften der Verbindungen.

Die geringe Stabilitdt der Bindungen im Ammoniakmolekiil laBt vermuten,
daB diese Bindungen leichter aufspaltbar sind als die Bindungen zwischen den
Wasserstoff- und Saverstoffatomen in Wasser sowie zwischen den Wasser-
stoff- und Fluoratomen in Fluorwasserstoff. Deshalb 1aBt sich auch die Oxy-
dation des Ammoniaks zu freiem Stickstoff wesentlich leichter verwirklichen
als die Oxydation des Wassers zu freiem Sauerstoff. Die Tatsache, daB
Ammoniak zu Oxydationsreaktionen befdhigt ist (und demnach als Reduk-
tionsmittel auftritt), geht auch aus der niedrigen Oxydationszahl des Stick-
stoffs in dieser Verbindung hervor (—3). Stickstoff befindet sich hier in seiner
niedrigsten Oxydationszahl, d. h. im reduzierten Zustand.

In den Fluorwasserstoffmolekiilen treten die Fluoratome ebenfalls im redu-
zierten Zystand auf und zwar mit der Oxydationszahl —1. Ungeachtet der
Féhigkeit zur Oxydation werden die Fluoratome in Fluorwasserstoff jedoch
nicht oxydiert. Unter.den elementaren Stoffen wie unter den Verbindungen
gibt es kein Oxydationsmittel, das zur Realisierung dieses Vorgangs in der
Lage wére. Im Falle Ammoniak ist diese Méglichkeit gegeben, wenn re-
aktionsfdhigere Nichtmetalle als Stickstoff mit Wasserstoff festere Bindungen
eingehen. Zu diesen Elementen gehért zum Beispiel Sauerstoff.

Methodisch wird das Problem auf folgendem Wege gelést: Auf die Frage
des Lehrers, in welchem Zustand sich Stickstoff im Ammoniak befindet,
sollen die Schijler auf den reduzierten Zustand des Stickstoffs und die Oxyda-
tionszahl —3 verweisen. Auf die Frage nach etwaigen chemischen Reaktionen
desAmmoniaks sollendieSchiler annehmen, daB sich der Stickstoffdes Ammo-
niaks zu freiem Stickstoff oxydieren 1dBt und demnach die Eigenschaften
eines Reduktionsmittels hat. Es kann auch geduBert werden, daB die Oxy-
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dation des Ammoniaks zu Stickstoff ein Oxydationsmittel erfordert, das mit
Wasserstoff eine feste chemische Bindung eingeht.

Der Lehrer schldgt dann vor, die Reaktionsgleichung fir die Oxydation des
Ammoniaks aufzustellen.

Oxydation —
i o
4NH; + 30, > 2N, +6 H0
|

Reduktions-  Oxydations-
mittel mittel

Reduktion

AnschlieBend wird ein Experiment durchgefihrt und gezeigt, daB eine
Reaktion zwischen Ammoniak und Saverstoff nicht vonstatten geht. Auf der
Grundlage bereits behandelter Fakten gelangen die Schiiler zu dem SchluB,
daB das hemmende Moment die groBe Bindungsenergie in den Sauerstoff-
molekilen sein muB. Fiir den Start der Reaktion ist eine Art ,, AnstoB* zur
Uberwindung der Aktivierungsbarriere nétig (Entzindung des Gemisches).
Die Aussage iber die Mdglichkeit des Reaktionsablaufs auf der Grundlage
der groBeren Festigkeit der Bindung zwischen Wasserstoff- und Sauerstoff-
atomen in Wassermolekiilen im Vergleich zur Festigkeit der Stickstoff-Was-
serstoff-Bindung im Ammoniakmolekil wird hier angewendet.

Besser noch ist ein Vergleich der Gesamtbindungsenergien der Ausgangs-
und Endstoffe.

2NH; + 150, - N, + 3H,0 AH = —637,5kl - mol-1
2-1161 + 1,5-493 942 + 3-919
3061,5 3699 Bindungsenergie in kJ - mol~!

Der Wert 1161 ki - mol-! gibt die Gesamtenergie aller Bindungen in Am-
moniakmolekilen (molare Bindungsenergie) und der Wert 919 kJ - mol-*
die Gesamtenergie aller Bindungen in Wassermolekilen an. Man entnimmt
daraus, daB der Vorgang tatsdchlich in Richtung der Stickstoff- und Wasser-
dampfbildung ablaufen wird, da sich die Gesamtenergie der chemischen
Bindungen vergréBert. Die Differenz der Gesamtbindungsenergien der
Ausgangs- und Endstoffe betrdgt —637,5 k) - mol-und stellt die Reaktions-
enthalpie der gegebenen Reaktion dar.

Auf anologem Wege @Bt sich die Reaktionsenthalpie fiir die Oxydation des
Ammoniaks zv Stickstoffmonoxid berechnen.

2NH, + 250,—-+2NO + 3H,0 AH = —456,5kJ - mol-1
2-1161 + 2,5-493 2-627 + 3-919 £
—_— N
3554,5 4011 Bindungsenergie in kJ - mol-1
Die Differenz der Gesamtwerte der Bindungsenergien der Ausgangs- und
Endstoffe und damit die Reaktionsenthalpie der Reaktion betrédgt hier
—456,5 kl - mol-1. )
Die Berechnungen belegen, daB die geringere Reaktionsenthalpie fir die
Reaktion der Oxydation des Ammoniaks zu Stickstoffmonoxid im Vergleich
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zur Reaktionsenthalpie der Oxydation des Ammoniaks zu freiem Stickstoff
durch die Teilnahme von 1 mol Gberschissigen Saverstoffs (2,5 mol gegen-
iber 1,5 mol) bewirkt wird. Das erfordert 493 kl - mol-1zuséfzliche Energie,
wdhrend der Energiegewinn durch Entstehung der Bindungen in 2 mol Stick-
stoffmonoxid die Bindungsenergie in 1 mol Stickstoff nur um 312 kJ iiber-
trifft (2 - 627 kJ - mol-* — 942 k) - mol~* = 312 ki - mol-%). Der zusdtzliche
Energieaufwand von 181 kJ - mol-! (493 kJ - mol-! — 312 kJ - mol? =
181 kJ - mol %) fihrt dazu, daB sich die Reaktionsenthalpie der Oxydation
von Ammoniak zu Stickstoffmonoxid als geringer erweist.

Daraus ergibt sich eine Erhdhung der Aktivierungsbarriere (Erhdhung der
Aktivierungsenergie). Durch Einsatz von Katalysatoren wird die ~Akti-
vierungsenergie herabgesetzt. Bei Abwesenheit von Katalysatoren muB
Ammoniak zu freiem Stickstoff oxydiert werden. Nur unter Anwendung von
Katalysatoren und bei Einhaltung einer bestimmten Temperatur kann man
als Hauptprodukt Stickstoffmonoxid erhalten. Diese Reaktion hat groBe
Bedeutung fir die industrielle Gewinnung von Salpetersdure.

AuBer den Reaktionen, die mit Verdnderung der Oxydationszahl vor sich
gehen, sind fir Ammoniak auch Reaktionen typisch, bei denen sich die Oxy-
dationszahl nicht éndert.

Die Bildung des Ammonium-lons durch Vereinigung von Ammoniak mit
Wasserstoff-lonen ist ein Beispiel dafiir, den Schillern die Entstehung einer
Verbindung mit koordinativer Bindung in Erinnerung zu rufen. Den Schiilern
wird die Aufgabe gestellt, die Formel fir Ammoniak aufzustellen und beson-
ders auf das einsame Elektronenpaar beim Stickstoffatom zu achten.

H
H:N:H

Andererseits stellt das Wasserstoff-lon ein ,,nacktes Proton dar, d. h. einen
Wasserstoffkern, fir den die Zweielektronenkonfiguration den stabilen
Zustand bedeutet. Deshalb kann sich ein solches Teilchen an das freie
Elektronenpaar des Stickstoffatoms anlagern, wodurch ein neues Teilchen
mit einer Ladung entsteht, die vorher dem Proton gehérte.

H H s
H:N:H + H* — | H:N:H
Proton H

Ammonium-lon

Besser wire die Erkldrung des Vorgangs unter Verwendung der folgenden
Reaktionsgleichung:

H . H 7+ H # H
H:I;I.:H+ H:0:| - | H:N:H| +H:0:
’ H A

Hydronium-lon Ammonium-lon

Das Ammoniakmolekil als Protonenakzeptor entreiBt dem Wassermolekijl
das Proton. Man kann auch sagen, daB das Ammoniakmolekil eine gréBere
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Affinitdt zum Proton als das Wassermolekiil besitzt. Das |&Bt sich durch die
Energiecharakteristik dieses Prozesses bestdtigen.

NH, + H* - NH; AH = — 861 kJ - mol-*

Gas Gas

Auch bei der Entstehung des Ammonium-lons kommt es zur Ausbildung einer
festeren Bindung. Die Bindungsenergie einer Stickstoff-Wasserstoff-Bindung
in Ammoniakmolekilen betrdgt 387 kJ - mol-1. Das entspricht einer mo-
laren Bindungsenergie von 1161 kJ - mol-1 fur alle Bindungen in den Am-
moniakmolekiilen. Die Gesamtbindungsenergie in Ammonium-lonen NH;
betrégt 2022 kJ'- mol-1 (1161 kJ - mol=2 + 861 kJ - mol~* = 2022 kJ - mol~?),
die Energie einer Stickstoff-Wasserstoff-Bindung in diesen lonen demnach
505,5 kJ - mol-1." Somit ist das Ammonium-lon ein energetisch stabileres
Teilchen als das Ammoniakmolekil.

Im Ammonium-lon erreicht Stickstoff als Element der 2. Periode die maximale
koordinative Séttigung gegeniber Wasserstoff (4), das Stickstoffatom hat vier
chemische Bindungen und vier benachbarte Atome.

Das Streben des Stickstoffatoms nach Erhéhung der Koordinationszahl wird
auch am Beispiel der Reaktion des Ammoniaks mit Halogenwasserstoffen
(in Abwesenheit von Wasser) deutlich.

NH; + HCl — NH, CI

Das Stickstoffatom zieht das polar kovalent gebundene Wasserstoffatom in-
folge seines kleineren Durchmessers und der groBen negativen Ladung in
das Molekiilorbital des Ammoniakmolekiils. Es entsteht ein fester kristalli-
ner Stoff, der aus zwei qualitativ neven Teilchenarten besteht (Ammonium-
und Chlorid-lonen).

Die Behandlung der Reaktion von Ammoniak mit Sduren gestattet, die
Verinderung der Eigenschaften der Wasserstoffverbindungen in Abhdn-
gigkeit von der Stellung des Nichtmetalls im Periodensystem zu demon-
strieren. Die unterschiedlichen Eigenschaften einer Wasserstoffverbindung
werden durch den unterschiedlichen EinfluB der Atome im Molekil bedingt.
Das Fluor-, Sauerstoff- und Stickstoffatom beeinflussen die Eigenschaften
der mit ihnen verbundenen Wasserstoffatome verschieden, und dieser Ein-
fluB hdngt sowohl von der Festigkeit der chemischen Bindung als auch von
ihrer Polaritdt ab. Abnahme von Festigkeit und Polaritét der Bindung fiihrt
zur Abschwichung der sauren und zur Verstdrkung der basischen Eigen-
schaften der Wasserstoffverbindungen der Nichtmetalle in den Perioden des
Periodensystems der Elemente. In den Hauptgruppen fiihrt die Verringerung
von Festigkeit und Polaritdt der Bindung umgekehrt zur Verstarkung der
sauren und Abschwéchung der basischen Eigenschaften.

Diese GesetzmdBigkeiten hdngen mit der Oberfldchendichte der negativen
Ladung der Nichtmetallatome zusammen. Je kleiner diese Dichte, desto leich-
_ter ist esfiir &in Wassermolekdl, sich mit seinem Sauerstoffatom dem Proton zu
nihern und dieses an sich zu ziehen. Dabei bildet sich das Hydronium-lon
H,;O+. Die Realisierung des entgegengesetzten Vorgangs, d. h. des Entzugs
eines Protons aus dem Hydronium-lon H;O*, ist um so leichter, je gréBer
die Dichte der negativen Ladung des Nichtmetallatoms. Wasser entzieht
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dem Fluorwasserstoff Protonen, da beim Fluoratom eine geringere Ober-
flachendichte der negativen Ladung vorliegt als beim Sauerstoffatom in Was-
ser. Noch leichter vermag Wasser Chlorwasserstoff Protonen zu entziehen,
da die Oberfldchendichte der negativen Ladung beim Chloratom geringer
als beim Fluoratom ist. Das Ammoniakmolekiil entzieht das Proton dem
Hydronium-lon H,O* infolge der groBen Dichte der negativen Ladung des
Stickstoffatoms im Ammoniakmolekiil und bildet ein Ammonium-lon.

Die basischen und sauren Eigenschaften der Wasserstoffverbindungen der
Nichtmetalle stehen somit in enger Beziehung zur Festigkeit der chemischen
Bindung und ihrer Polaritdt. Die Abhéngigkeit der chemischen Eigenschaften
der Wasserstoffverbindungen von der Festigkeit der chemischen Bindung wird
auch bei einem Vergleich der Eigenschaften des Ammoniaks mit den Eigen-
schaften des Phosphorwasserstoffs deutlich sichtbar. Die Festigkeit der
Phosphor-Wasserstoff-Bindung in Phosphinmolekiilen betrdgt 322 kJ - mol-1,
d. h. die Bindung ist um 65kJ - mol ! schwicher als je eine Stickstoff-Wasser-
stoff-Bindung in Ammoniakmolekiilen. Deshalb muB Phosphorwasserstoff viel
leichter oxydierbar sein als Ammoniak. Das ldBt sich experimentell bestdti-
gen. Phosphin (PH;) geht an der Luft unter Selbstentziindung in Phosphor-
sdureanhydrid iber.

2PH, + 4 O, —» P,0; + 3 H,0
weniger festere
fe_s'e chemische E’l_\eljnische

9

Diese Tendenz der Phosphoratome zur Bildung von stabileren Bindungen
mit Saverstoffatomen im Vergleich zu den Bindungen mit Wasserstoffatomen
kann durch folgendes Experiment bestdtigt werden: In einem trockenen Rea-
genzglas erhitzt man eine kleine Menge roten Phosphors mit einem Stiickchen
metallischem Natrium bis zum Eintritt einer leichten Verpuffung. Man laBt
das Reagenzglas in einem Becherglas mit Wasser zerspringen. Die Glas-
splifter setzen sich ab, und an der Wasseroberfldche erscheinen sofort
Flammenzungen des heiBen Phosphorwasserstoffs.

Aus diesem Beispiel geht hervor, daB sich die reduzierenden Eigenschaften
der Wasserstoffverbindungen mit der Verringerung der Festigkeit der Bin-
dung zwischen Wasserstoff- und Nichtmetallatomen verstdrken. Zu dieser
Verallgemeinerung sollte man nach Wiederholung der Verdnderung der
Eigenschaften der Wasserstoffverbindungen der Nichtmetalle der VII. und VI.
Hauptgruppe gelangen. So ist Schwefelwasserstoff ein stdrkeres Reduktions-
mittel als Wasserdampf und Jodwasserstoff ein starkeres Reduktionsmittel
als Bromwasserstoff. Die reduzierenden Eigenschaften der Wasserstoffver-
bindungen der Nichtmetalle nehmen von der VII. zur V. Hauptgruppe und
innerhalb jeder Hauptgruppe von oben nach unten zu.

Fiir Phosphorwasserstoffmolekiile ist die Ausbildung einer koordinativen
Bindung mit einem Proton nicht ausgeprégt. Dieser Unterschied des Phos-
phorwasserstoffs im Vergleich zu Ammoniak wird durch das betrdchtlich
gréBere Atomvolumen des Phosphoratoms gegeniiber dem des Stickstoff-
atoms bedingt. Die gleiche Ladung 3— ist bei Phosphor in einem gréBeren
Raum verteilt und das Phosphoratom deshalb nicht in der Lage, Molekiilen
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von anderen Wasserstoffverbindungen ein Proton zu entziehen. Die Proto-
nenaffinitédt des Phosphins ist so wesentlich kleiner als bei Ammoniak.
Phosphorwasserstoff kann Phosphoniumsalz durch Reaktion mit Jodwasser=
stoff bilden, in dessen Molekiilen eine wenig stabile Bindung der Halogen-
atome mit Wasserstoffaiomen vorliegt. Damit ist bestdtigt, daB in den Haupt-
gruppen des Periodensystems der Elemente die basischen Eigenschaften der
Wasserstoffverbindungen schwécher werden beziehungsweise ihre sauren
Eigenschaften zunehmen. In der VII. und VI. Hauptgruppe verstdrken sich die
sauren Eigenschaften der Wasserstoffverbindungen der Nichtmetalle mit dem
Anwachsen der Ordnungszahl der Nichtmetalle.

Saverstoffverbindungen des Stickstoffs und Phosphors

Auf Unterschiede in der Struktur des Distickstoffpentoxids und des Phosphor-

pentoxids ist bereits hingewiesen worden. Die Kristalle des Distickstoff-

pentoxids enthalten zwei lonenarten, das Nitryl-lon NO; und das Nitrat-lon
5.

” B [Ot O O-
}N—OfNé N N
o’ 0 i i
o) o
Distickstoffpentoxid, gasférmig Distickstoffpentoxid, krisfallin

Die Modifikationen des Phosphorsdureanhydrids unterscheiden sich durch
den Polymerisationsgrad, was auch fir das feste Schwefelsdureanhydrid zu-
trifft. Daraus folgt, daB, die einfachsten Formeln der héchsten Oxide der
Nichtmetalle in Wirklichkeit nur fir Stickstoff und Kohlenstoff aus der
2. Periode sowie fiir Chlor aus der 3. Periode gelten. Die héchsten Oxide der
Elemente aller folgenden Perioden sind in der Regel Polymere. Dabei ver-
ringert sich die Anzahl der z-Bindungen (Doppelbindungen) im Oxidmole-
kil in der Hauptgruppe nach unten und in der Periode nach links. So ent-
hélt das héchste Oxid des Antimons (Sb,O;), wie auch das héchste Oxid
des Tellurs keine Doppelbindungen in den Molekilen. In der IV. Hauptgrup-
pe ist das Fehlen von Doppelbindungen in den Molekiilen, die sich nach
dem Austauschmechanismus bilden, schon fir das Oxid des Elements der
3. Periode (SiO,), kennzeichnend.

Zysammensetzung und Eigenschaften der héchsten sauerstoffhaltigen Séuren
des Stickstoffs und Phosphors zeigen eine Erhéhung der Anzahl der chemi-
schen Bindungen von 4 bei Stickstoff auf 5 bei Phosphor. Im Salpetersdure-
molekil ist das Stickstoffatom iber vier chemische Bindungen gebunden
(Stickstoff ist vierwertig). Deshalb ist die Bindung zwischen dem Stickstoff-
atom und zwei der Sauerstoffatome nur teilweise eine Doppelbindung.

/.0

H—O—N
\'O
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Abb. 51  Struktur
des Salpetersduremolekiils

Nach der Molekiilorbital-Methode interpretiert, befinden sich die Elektronen
dieser Bindung in einem delokalisierten z-Orbital, das ein Stickstoffatom und
beide Saverstoffatome umfaBt. Durch die Mikrowellenspektroskopie wurde
bewiesen, daB das Salpetersduremolekiil eben gebaut ist. Die Anordnung
der Saverstoffatome und die Bindungsldngen zwischen allen Atomen gehen
aus Abbildung 51 hervor. Der geringere Abstand (0,121 nm) zwischen dem
Stickstoffatom und zwei Saverstoffatomen bestdtigt das Auftreten der teil-
weisen Doppelbindungen im Unterschied zur Einfachbindung zwischen dem
Stickstoffatom und dem dritten Sauerstoffatom, das auBerdem noch mit
einem Wasserstoffatom verbunden ist (0,141 nm).
In flissiger wasserfreier Salpeterséure existiert nach Angaben aus Beugungs-
spekiren fast ausnahmslos die molekulare Form O,N(OH), obwohl auch
Linien auftreten, die fir das Nitrat-lon NO; kennzeichnend sind.
In waBriger Lésung findet eine normale lonenbildung entsprechend folgender
Gleichung statt:

HNO; + H,0 — H;0* + NO3
In Salpetersdure erreicht Stickstoff (als Element der 2. Periode) mit 4 die
maximale Anzahl der chemischen Bindungen (maximale Wertigkeitf), die
maximale Koordination gegeniiber Sauerstoff (3) und die Oxydationszahl
+5. '
Phosphor kann als Element der 3. Periode finfwertig sein. Deshalb wird die
Strukturformel der Phosphorsdure gewdhnlich wie folgt geschrieben:

H—O
H—O—P=0
H—O."

Die Réntgenstrukturanalyse ergibt, daB der Kernabstand fir die Phosphor-
Saverstoff-Bindung 0,152 nm betrégt und fiir die Bindung P—OH 0,157 nm.
Der Winkel zwischen den Bindungen O—P—OH wurde mit 112° gemessen
und zwischen den Bindungen HO—P—OH mit 106°. Die Oxydationszahl des
Phosphors in Phosphorsdure fallt mit der Wertigkeit zusammen und betrdgt
+5. Die Verwandtschaft der Salpetersdure und Phosphorsdure besteht also
lediglich darin, daB sowohl Stickstoff als auch Phosphor in diesen Verbin-
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dungen mit der gleichen Oxydationszahl vorkommen. Die Unterschiede
bestehen darin, daB die Wertigkeiten des Stickstoffs und Phosphors nicht
bereinstimmen, daB auch die Anzahl der benachbarten Atome (Koordina-
tionszahl) verschieden ist.

Ein weiterer Unterschied ist darin zu sehen, daB Salpetersdure unter ge-
wahnlichen Bedingungen eine Flissigkeit darstellt, Phosphorsdure dagegen
einen festen kristallinen Stoff. Die Verdnderung des Aggregatzustandes ist
an eine gewisse Polymerisation der Phosphorsdure gebunden, die durch das
Ausbilden von Wasserstoffbriickenbindungen zwischen den Einzelmolekilen
in den Kristallen dieses Stoffes bewirkt wird. Das Auftreten solcher Bindun-
gen auch im flissigen Zustand erkldrt die Zdhigkeit konzentrierter Phosphor-
sdurelésungen. !

Deutlicher ist die Polymerisation bei Metaphosphorsdure (HPO,), ausgeprégt
(n = 2, 3---6), einer farblosen glasartigen Masse mit einer Schmelztempera-
tur von etwa 40 °C. Der Hauptbestandteil der Metaphosphorsdure kann
durch die Formel H,P,O,, ausgedriickt werden. Das entsprechende Salz
Na,P,O,, - 6 H;O entsteht bei der Reaktion von Phosphorsdureanhydrid
mit Sodalésung in der Kdlte. Unter anderen Bedingungen kann man die
Bildung von Salzen folgender Zusammensetzung beobachten: Na,P;0,,
NagPO,s. Das gewdhnliche Hexametaphosphat des Natriums entspricht
vermutlich der Formel (NaPOy),, wobei n sehr groB ist.

Bei der Reaktion von Phosphorsdure mit Wasser erfolgt ein Abbau der
polymeren Aggregationen und Bildung von Orthophosphorséure (oder ein-
fach Phosphorsdure).

Ein-Vergléich dieser Fakten liefert den Beweis fir die Abhdngigkeit einer
.Reihe von Eigenschaften der Stoffe von der Struktur und die Verdnderung
dieser Eigenschaften in Abhdngigkeit von Strukturverdnderungen der Ver-
bindungen der Elemente einer Hauptgruppe. Gleichzeitig zeigt sich auch
eine gewisse Verallgemeinerung, die fir die Elemente einer Periode kenn-
zeichnend ist. So betrdgt die Koordinationszahl der Elemente der 3. Periode
in der héchsten sauerstoffhaltigen Sdure 4: Phosphorsdure H,PO,, Schwefel-
sdure H,SO,, Perchlorsdure HCIO,. Fir die Elemente der 2. Periode existiert
eine andere Reihe von Verbindungen: Borsdure H;BO;, Kohlensdure H,CO,,
Salpeterséure HNO,.

Im Unterricht konzentriert man sich gréBtenteils nur auf die Ubereinstim-
mung der Oxydationszahlenz. B. von Stickstoff und Phosphor in den héchsten
saverstoffhaltigen Séuren und geht nicht auf die Unterschiede ein, die mit
der Zugehérigkeit zu verschiedenen Perioden zusammenhdngen. Damit
nimmt man sich die Méglichkeit, die bestehenden Unterschiede zu erfassen.
Im Chemieunterricht wird der Charakterisierung der oxydierenden Eigen-
schaften der Salpetersdure hinreichende Aufmerksamkeit geschenkt. Den
Schilern bleibt jedoch véllig unverstdndlich, 'warum diese Eigenschaften
nicht auch fir Phosphorsdure typisch sind. Wenn man vom Zustand der
Oxydation ausgeht, so befinden sich die Elemente in beiden Sduren in der
héchsten Oxydationszahl (+5). Folglich ist eine Erniedrigung dieser Zahl
und somit auch das Auftreten oxydierender Eigenschaften zu erwarten. Die
Behandlung des Problems unter dem Gesichtspunkt der Beziehungen zwi-
schen Eigenschaften und Struktur ermdglicht es, nicht nur einen Tatbestand
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zu konstatieren, sondern auch das Wesen einer Erscheinung zu erkennen, das
in diesem Fall in folgendem besteht:
In einem Salpetersduremolekiil entfallen auf das Stickstoffatom 3 Einfach-
bindungen (o-Bindungen) und eine delokalisierte Bindung. Im Phosphor-
sduremolekil weist das Phosphoratom 3 Einfachbindungen und auBerdem
eine Doppelbindung auf. Die groBe Festigkeit der Einfachbindungen und im
Zusammenhang damit die gréBere Anzahl der benachbarten Atome (beim
Stickstoffatom 3, beim Phosphoratom 4) bedingt eine geringere Neigung der
Phosphorsdure zur Aufspaltung dieser Bindungen, zum Ubergang in eine
Verbindung mit einer geringeren Anzahl Bindungen. Deshalb hat Salpeter-
sdure starke oxydierende Eigenschaften, wéhrend diese fir Phosphorsdure
nicht charakteristisch sind.
Die gréBere Festigkeit der chemischen Bindung in den Phosphorsduremole-
kilen im Vergleich zu Salpetersduremolekilen 1dBt sich aus einem Ver-
gleich der molaren Bildungsenthalpien ableiten. Sie betragen fiir Phosphor-
sdure —1280 kJ - mol-* und fiir Salpetersdure —173 kJ - mol-1.
Die Struktur des Nitrat-lons kann man wie folgt darstellen:

2

[
. N
2 AN e
3O O3~
Nach der Molekilorbital-Methode bildet das Stickstoffatom im Nitrat-lon
drei ebene sp*-g-Bindungen mit drei Sauerstoffatomen aus, die verbleibenden
p:-Elektronen befinden sich in einem delokalisierten, das ganze lon umfas-
senden #-Orbital.
Das Phosphat-lon PO;- hat die Struktur eines Tetraeders mit dem Phosphor-
atom im Zentrum. Alle Abstinde zwischen dem Phosphoratom und den
Sauerstoffatomen sind gleich und betragen 0,154 nm. Ein solches lon hat
folgende Struktur:
o- 3— o- 3—
| O [ O~
/P< ‘| oder /.P.“'{
o” ‘o- 0% Y-
Fir Phosphor wie fiir Silizium ist die Bildung makromolekularer Verbin-
dungen charakteristisch. Es handelt sich dabei um eine Vielzahl unterein-
ander Uber ein Sauerstoffatom verbundene Tetraeder (Spitzenstellung).
Als Beispiel soll das einfachste Polyphosphat, das Diphosphat dienen, das
gewdhnlich als Pyrophosphat bezeichnet wird.
o o 4
i !
Me} | -O—P—O—P—O-
|
o- O-
Diphosphat
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Behandlung der Elemente der
1V. Hauptgruppe (Kohlenstoff und Silizium)

Fir den Grundzustand der Atome der Elemente der IV. Hauptgruppe sind
zwei ungepaarte Elektronen in der AuBenschale kennzeichnend. Durch
Hybridisierung wird eine Entkopplung zweier s-Elektronen und die Aus-
bildung einer Struktur mit vier ungepaarten Elektronen erzielt. Die An-
regungsenergie, d. h. die Energie, die zur Uberfihrung des Kohlenstoffs aus
dem Grundzustand in den angeregten Zustand erforderlich ist, betrégt
401 kJ - mol-1. Die Entkoppelung der 2s-Elektronen und die Hebung eines
der beiden Elektronen auf ein 2p-Orbital ist also mit einem Energieverbrauch
verbunden. Bei der Bildung von vier chemischen Bindungen entsteht an-
dererseits eine geniigend groBe Energiemenge, die den genannten Aufwand
im UberschuB kompensiert. Damit hdngt zusammen, daB stabile Reaktions-
produkte aus Kohlenstoff und anderen Stoffen im allgemeinen Verbindungen
des vierwertigen Kohlenstoffs sind. Vier Elektronen in der AuBenschale der
Atome erméglichen die Bildung elementarer Stoffe mit einer réumlichen
Struktur, in der jedes Atom mit vier anderen Atomen verbunden ist. Das
fihrt unter anderem zur Tetraederstruktur bei Diamant, einer Modifikation
des Kohlenstoffs. Alle 4 Atombindungen zwischen den Kohlenstoffatomen
sind gleichartig (.~ Abb. 40, S. 84). Die Entfernung zwischen den Kernen
benachbarter Atome (die Bindungslénge) betrégt iibereinstimmend 0,154 nm,
der Winkel zwischen 2 Bindungen 109°28. Die Bildung einer derartigen
Packung der Atome erkldrt auch die hohe Festigkeit von Diamant, seine
groBe Druckfestigkeit, die geringe Leitféhigkeit fiir elekirischen Strom und
die geringe Reaktionsfdhigkeit bei normalen Bedingungen.

Eine andere Modifikation des Kohlenstoffs — Graphit — unterscheidet sich
von Diamant durch die Anordnung der Kohlenstoffatome im Kristallgitter
(Abb. 52). Graphit bildet eine Vielzahl paralleler Ebenen, die aus Netzen
von Kohlenstoffatomen bestehen. ledes Kohlenstoffatom hat drei benach-
barte Atome (sp2-Hybridisierung), die 0,141 nm voneinander entfernt sind.
Die Entfernung zwischen den einzelnen Schichten, zwischen den Zentren
zweier Atome in benachbarten Ebenen betrégt 0,335 nm. Jede Ebene stellt
eine unendliche Folge von Sechsecken aus Kohlenstoffatomen dar, zwischen
denen eine Atombindung mit vollstindig delokalisierten 7-Elektronen be-
steht. Die Bindung zwischen den einzelnen Schichten wird durch schwdchere
van der Waalssche Krdfte realisiert. Infolgedessen lassen sich die Schichten
leicht gegeneinander verschieben, womit die guten Schmiereigenschaften des
Graphits erklért sind.

Der groBe Abstand zwischen den Ebenen bedingt die Méglichkeit einer
Unterbringung von Atomen oder Atomgruppen geeigneter GréBe in Ver-
bindungen, die bei der Reaktion des Graphits mit einigen Stoffen gebildet
werden. Der groBe Abstand zwischen den Schichten erkldrt auch die Féhig-
keit des Graphits, sich-léngs der gebildeten Netze aus den Sechsecken zu
“spalten. Das Auftreten von Doppelbindungen, die ihren Platz in einer Schicht
stindig wechseln (delokalisierte z-Bindungen) bewirkt die elektrische Leit-
fahigkeit des Graphits (Elektronenleitung wie bei den Metallen).
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0,335nm

Abb. 52 Kristallgitter des Graphits
Linie A—B: Spaltungsebene

Bei einer Temperatur von iber 1000 °C geht Diamant in Graphit iber. Diese
Umwandlung setfzt nur eine geringe Energiemenge von 2,3 kJ - mol-! frei.
Daraus geht hervor, daB sich bei gewdhnlichen Driicken und nicht sehr
hohen Temperaturen Graphit als die energetisch stabilste Modifikation des
Kohlenstoffs erweist. Erst bei sehr hohen Driicken zwischen 55000 at und
100000 at und Temperaturen von 1200 °C bis 2700 °C gelingt die Darstellung
kinstlichen Diamants in Form von Kristallen mit einem Durchmesser bis zu
1 mm.

Holzkohle und RuB stellen keine selbstindigen Modifikationen des Kohlen-
stoffs dar, weil sie kein individuelles Kristallgitter besitzen. Sowohl die
Holzkohlekristalle als auch die RuBkristalle haben Graphitstruktur und
unterscheiden sich von ihr nur durch die KorngréBe.

Gegenwdrtig hat sich als duBerst zuverldssige GroBe fir die Festigkeit der
chemischen Bindung zwischen den Kohlenstoffatomen die Atomisierungs-
energie des Graphits erwiesen, deren Wert 710,6 kl - mol-* ausmacht. Es
sei erwdhnt, daB dieser Energiewert die entsprechenden Werte fir alle
anderen Nichtmetalle sowie fir die iiberwiegende Mehrzahl der Metalle
Ubertrifft (gréBer sind die Atomisierungsenergien von Niob, Tantal und Wolf-
ram).

Interessant ist ein Vergleich der Atomisierungsenergie des Graphits mit der
Bindungsenergie der zweiatomigen Molekile C,, die 597 ki - mol-1 betrégt.
Dieser Wert fiir die Bindungsenergie besagt, daB bei der Bildung eines hal-
ben Mols C, aus freien Kohlenstoffatomen 298,5 ki frei werden.

Bei der Bildung von 1 mol Graphit aus freien Kohlenstoffatomen entstehen
710,6 k). Die Bildung der kristallinen Strukturen des Graphits und Diamants
ist demnach energetisch ginstiger als die Vereinigung von Atomen zu zwei-
atomigen Molekilen C,.
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Stellt man entsprechende Vergleiche mit Stickstoff an, ergibt sich, daB in
diesem Fall die Atomisierungsenergie fiir den imagindren festen kristallinen
Stoff [N,] mit Karkassenstruktur 375,3 kJ - mol-? betragen wiirde, wédhrend
die Bindungsenergie fir ein halbes Mol gasférmigen Stickstoff 471 kJ aus-
macht. Die Entstehung gasformiger Molekile N, ist somit energetisch giinsti-
ger als die Vereinigung von Stickstoffatomen zu einem festen Stoff. Eine
Umwandlung wére nur auf endothermen Wege méglich. So wird noch ver-
stdndlicher, wie giinstig eine Aufspaltung der z-Bindungen in Molekiilen C,
und ihre Substitution durch ¢-Bindungen in [C,]-Kristallen ist — ebenso wie
die Aufspaltung von o-Bindungen in [N]-Kristallen und ihre Substitution
durch n-Bindungen in Molekilen N,. Deshalb ist auch Stickstoff bei gewshn-
lichen Bedingungen ein Gas, wihrend Graphit und Diamant fest sind. Die
groBe Atomisierungsenergie des freien Kohlenstoffs, d. h. der hohe Energie-
aufwand zur Aufspaltung der chemischen Bindungen zwischen den Atomen,
bedingt auch die relativ geringere Reaktivitit des Kohlenstoffs bei gewshn-
lichen Bedingungen.
Bei der Entstehung chemischer Bindungen zwischen freien Kohlenstoff-
atomen und Atomen anderer Elemente werden betréchtliche Energiemengen
‘ frei. So betrédgt die Bildungsenthalpie von Kohlenmonoxid aus einzelnen
Atomen —3070 kJ - mol-1.

Cgasf. + O — CO AH = — 1070 kJ - mol-?

Diese Energie ist wesentlich gréBer als die Bindungsenergie zwischen Stick-
stoff- und Sauerstoffatomen in Stickstoffmonoxidmolekiillen (627 kJ -.mol-1).
Bei Anlagerung je eines zweiten Sauerstoffatoms an die Kohlenmonoxidmo-
lekile wird eine Energiemenge von 526,7 kJ - mol-1 frei.

CO+0—->CO, AH= —5267kl"mol?

Insgesamt entsteht bei der B|Idung von Kohlendioxid aus einzelnen Atomen
eine Energiemenge von 1596,7 kJ - mol~2 (1070 kJ - mol 1 4 526,7 ki - mol—*
= 1596,7 ki - mol-?).

Cgasf. + O+ O+ CO, AH= —159,7 ki - mol-1

Daraus folgt, daB die mittlere Energie fir je eine Kohlenstoff-Sauerstoff-
Bindung in Kohlendioxidmolekiilen 798,3 ki - mol-! betréigt (die mittlere Bin-
dungsenergie je einer Stickstoff-Sauerstoff-Bindung in Stickstoffdioxidmole-
kiilen betrégt 404 kJ - mol-Y).

Die Verbrennung von Kohlenmonoxid hat die Entstehung einer mehr
gesdttigten Verbindung, Kohlendioxid, sowie eine Verringerung der Festig-
keit der Bindung zwischen Kohlenstoffatomen und Sauerstoffatomen zur Fol-
ge. Ungeachtet dessen vergroBert sich dabei jedoch die Gesamtenergie,
was zu einer exothermen Reaktion fiihrt:

1o, - co

co + 3

1070 kJ - mol-! 4 1TL93 k) - mol-t 1596,7 k) - mol-!

1316,5 kJ - mol-!
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Abb. 53 Schematische
Darstellung fir die

Verteilung der Atombindungen
im Kohlendioxidmolekil

Die Differenz dieser Werte (1596,7 ki - mol-1— 1316,5 kl - mol™? =

280,2 ki - mol-?) ist die Reukhonsenihulple der Verbrennung von Kohlen-
id v Kohl di i

co +%o,_> CO, AH= — 2802k} -mol-!

Kohlendioxid ist eine mehr geséttigte Verbindung als Kohlenmonoxid. Im
Kohlendioxid ist fir Kohlenstoff mit +4 die héchste Oxydationszahl erreicht
und mit 4 auch die héchste Wertigkeit. Das Kohlendioxidmolekiil hat eine
lineare Struktur (Abb. 53). Von den jeweils zwei chemischen Bindungen zwi-
schen Sauerstoffatomen und Kohlenstoffatomen ist- die eine Atombindung
eine o-Bindung und die andere eine z-Bindung. Der Kernabstand zwischen
Kohlenstoff- und Saverstoffatom im Kohlendioxidmolekil betrégt 0,116 nm.
Die Bildung von Kohlensdure durch Reaktion von Kohlendioxid mit Wasser
liegt im Streben der Kohlenstoffatome nach Erhéhung der Koordinationszahl
von 2 auf 3 begriindet. Diese Hydratisierung des Kohlendioxids verlduft mit
einer Reaktionsenthalpie von —16,3 ki - mol-1.

co, +H0O —» H,CO, AH= —163kl - mol-?
15967k.l mol-1 4 924 kJ - mol~? 2537k] mol~1

2520,7 kJ - mol-1

Die Struktur eines Kohlensduremolekiils und die ungeféhre Verteilung der.
Energie auf die einzelnen Bindungen kann man sich wie folgt vorstellen:

H\loékk.l mol~1

\38f_k1 mol~t

0/ MO kJ - mol—2
H . :
Dieses Schema macht deutlich, daB die VergréBerung der Koordination des
Kohlenstoffatoms zu einer gewissen Festigung der Kohlenstoff-Sauerstoff-
Bindung fihrt. Die Verdnderung der Molekilgeometrie infolge des Uber-
" gangs von der linearen Struktur des Kohlendioxidmolekiils zur Dreiecks-
struktur des Kohlensduremolekils erweist sich jedoch als hemmender Faktor.
Das spiegelt sich in der geringeren Léslichkeit des Kohlendioxids in Wasser

178




faldi d.

im Vergleich zu Schwi id wider, Molekiile eine gewinkelte
Struktur besitzen. Wenn die chemische Reaktion von Kohlendioxid mit Wasser
schwach exotherm ist, so verléduft die Bildung einer Reihe von Karbonaten
unter Freisetzung gréBerer Energiemengen.

Li,O 4 CO,-» Li,CO; AH= —236k} - mol-!
Na,0 4+ CO, - Na,CO;, AH = — 322k} - mol-?
KO + CO,— K,CO; AH = — 391k} mol-?
CaO + CO,—» CaCO; AH= — 175k} - mol-*
BaO +4 CO, > BaCO, AH= —262k]- mol-!

Damit wird die Tatsache begriindet, daB die aufgefilhrten Karbonate bei
gewohnlichen Temperaturen stabil sind. Das Karbonat-lon COj- hat die
Form eines ebenen gleichseitigen Dreiecks, in dem alle Kohlenstoff-Sauer-
stoff-Bindungen infolge der Delokalisierung der z-Bindung gleichartig sind.
In diesem Anion erreicht Kohlenstoff ebenso wie Stickstoff im Nitrat-lon
seine maximale Koordinationszahl gegeniiber Sauverstoff. Die maximale
Koordinationszahl der Elemepte der 2. Periode gegeniber Sauerstoff be-
trdgt 3. Kohlenstoff tritt in Karbonaten auch in der héchsten Oxydations-
zahl (+4) auf und hat die Wertigkeit 4.

Die hochste Saverstoffverbindung desSiliziums—Siliziumdioxid SiO, — unter-
scheidet sich hinsichtlich der Struktur scharf von der entsprechenden Kohlen-
stoffverbindung. Silizium hat als Element der 3. Periode im Vergleich zu
Kohlenstoff einen gréBeren Atomradius (der scheinbare Radius des Kohlen-
stoffatoms betrégt 0,077 nm, der des Siliziumatoms 0,111 nm) und eine gerin-
gere |on|5|erungsenerg|e

Das Auftreten unbesetzter 3d-Orbitale im Siliziumatom (als Element der
3. Periode) erméglicht die Teilnahme dieser Orbitale an der Entstehung von
Bindungen. Fir Kohlenstoff und seine Verbindungen ist das véllig untypisch,
da diese Orbitale im Kohlenstoffatom energetisch duBerst ungiinstig liegen.
Diese Unterschiede zwischen der Elektronenkonfiguration des Silizium- und
Kohlenstoffatoms kommen bereits in den Eigenschaften der betreffenden
elementaren Stoffe zum Ausdruck. Die Diamantmodifikation des Kohlen-
stoffs z.B. besitzt auf Grund der spezifischen Struktur Nlchﬂenerelgenschaf-
ten, wahrend fiir freies Silizium weniger stabile Atombindungen und deshalb
Halbleitereigenschaften kennzeichnend sind.

Die bestindige Koordinationszahl des.Siliziums ist 4 (sp3-Hybridisierung
der Bindungen). Deshalb haben die monomeren Verbindungen wie Halo-
genide und Silan die Formeln SiX, beziehungsweise,SiH,. Alle Ubrigen Ver-
bindungen des Siliziums sind polymer und durch hohe Schmelztemperaturen,
groBe Festigkeit und chemische Widerstandsfdhigkeit gegeniber vielen
Stoffen charakterisiert.

Die Verwandtschaft zwischen Kohlendioxid und Siliziumdioxid besteht ledig-
lich in der Gleichartigkeit der Zusammensetzung. Bei der Entstehung dieser
Verbindungen vereinigt sich jedes Nichtmetallatom mit zwei Atomen Sauer-
stoff. Darauf reduziert sich die Verwandtschaft im wesentlichen. Wenn man
von Kohlendioxid als einem Stoff molekularer Struktur spricht, der aus einer
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Anhdufung von einzelnen Molekiilen besteht, in denen jedes Kohlenstoffatom
mit 2 Saverstoffatomen verbunden ist (durch je zwei o- und z-Bindungen), so
kann man das von Siliziumdioxid nicht sagen.

Die Struktur des Siliziumdioxids &8t sich am Beispiel von Quarz erortern,
der am meisten verbreiteten natiirlichen Verbindung, deren Zusammen-
setzung der empirischen Formel SiO, entspricht. Ein Quarzkristall stellt ein
riesiges polymeres Molekil dar, das aus einzelnen Tetraedern SiO, zusam-
mengesefzt ist, in denen jedes Siliziumatom von 4 Saverstoffatomen umgeben
ist und jedes Saverstoffatom gemeinsomes Eckatom zweier solcher Tetraeder
darstellt.

Eine schematische ebene Dcrsfellung des Siliziumdioxids [SiO,]. kann wie
folgt aussehen:

1

5 &
——Sli—O—Sli—O—

6 o
—S|i——O——S|i—O—

|

Neben normalen o-Bindungen zwischen den Silizium- und Sauerstoffatomen
entstehen auBerdem delokalisierte n-Bindungen, und zwar nach dem Dona-
tor-Akzeptor-Mechanismus unter Einbeziehung der freien 3d-Orbitale der-
Siliziumatome und der einsamen 2p-Elektronenpaare der Saverstoffatome.

Eine derartige rdumliche Packung der Atome bedingt eine ganze Reihe von
Eigenschaften des Quarzes, darunter die groBe Festigkeit, die hohe Schmelz-
temperatur (2950 °C) und auch die chemische Widerstandsfihigkeit gegen-
ber vielen Stoffen.

Die durchschnittliche Bindungsenergie der Silizium-Sauerstoff-Bindungen im
Siliziumdioxid betrdgt —460 kJ - mol-1. Viele Eigenschaften der Mineralien,
die Siliziumdioxid enthalten, werden durch die Festigkeit dieser Bindung
bestimmt. Die groBe Stabilitéit der Bindung zwischen den Silizium- und Saver-
stoffatomen kommt auch im Wert fir die Bildungsenthalpie des Silizium-
dioxids aus elementaren Stoffen zum Ausdruck.

[Silfest + O, — [SiO,)fest AH = — 880 kJ - mol-?

Die beachtliche Bildungsenthalpie des Siliziumdioxids macht es méglich,
freies Silizium als wirksames Reduktionsmittel fiir andere Oxide zu verwen-
den.

Wenn man in die Tabelle, welche die Verénderung der Reaktivitdt der Metalle
gegeniber Sauerstoff veranschaulicht, Silizium einschlieBt, gehort es auf
einen Platz zwischen Aluminium und Natrium (7 S. 139).

Eine polymere Struktur ist auch fir Kieselsdure und ihre Salze, die Silikate,
charakferistisch. Die Orthokieselsdure H,SiO, ist in Wasser lslich. Die
Sdure verliert jedoch in Abhéngigkeit vom pH-Wert der Losung schnell
Wasser und polymerisiert unter Bildung solcher Verbindungen wie Diortho-
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kieselsdure HgSi,O,, Tetraorthokieselsdure HySi,O,5 und Tetrametakiesel-
sdure HgSi,Op,.

Die Struktur der Tetrametakieselsdure (H,SiO;), kann wie folgt dargestellt
werden:

HO.  OH
\/Si\/\
Ho, o Yo, ,oH
>5|< >5|<
Ho! Yo o/ “oH
>Si\
Ho” “OH

Eine noch kompliziertere polymere Struktur haben die verschiedenartigen
Silikate. Grundlage fiir den Bau dieser Verbindungen sind SiO-Tetraeder.
In einigen Silikaten, zum Beispiel im Mineral Zirkon ZrSiO,, befinden sich
einzelne selbstdndige Silikat-lonen SiOj~. Andere Silikate enthalten kompli-
ziertere Komplexe der allgemeinen Formel Si,Oy-. Die Bildung solcher
Komplexe geht auf dem Wege des Zusammenschlusses von Tetraedern vor
sich, und zwar Uber jeweils ein Saverstoffatom, d. h. Uber die Spitzen (und
nicht Gber die Fldchen oder Kanten) der Tetraeder (Abb. 54).

Alle komplexen Silikat-lonen kommen in Kristallen vor und werden deshalb
bei der Zerstérung der Kristalle zum Beispiel durch Schmelzen mit Alkali-
metallhydroxiden ebenfalls zerstért. Im Zusammenhang damit darf man
nicht behaupten, daB angeblich entsprechende Sduren existieren, deren Salze
diese oder jene Silikate seien.

Eine kurze Betrachtung der Struktur einiger Gruppen von Silikaten ergibt,
_daB sie aus verschiedenartigen komplexen lonen bestehen, deren gemein-
same Besonderheit das Auftreten der Koordinationszahl 4 des Siliziums
geg eniiber Sauerstoff ist. So wie sich aus dem Baustein der Phosphate, dem
PO,-Tetraeder, durch ZusammenschluB die verschiedenartigen komplizier-
ten lonen bilden, die z.B. auch in Meta- und Pyrophosphate eingehen, ent-
halten auch die vielgestaltigen Silikate lonen, die durch bestimmte Vereini-
gungen von SiO,-Tetraedern entstehen (Abb. 55).

Die Erérterung einiger Fragen der Struktur von Silikat-lonen macht auBer-
dem deutlich, daB die gewdhnlich im Unterricht verwendeten Formeln vieler
Sduren und Salze nur ihre empirische Zusammensetzung ausdricken und

Abb. 54 Struktur
verschiedener Silikat-lonen
links: Silikat-lon SiO}-
Mitte: Silikat-lon Si,O%-
rechts: Silikat-lon Si;O}-
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Abb. 55 Struktur des
Diphosphat-lons und des

Disilikat-lons "
A ' A links: Diphosphat-lon P,0%-

rechis: Disilikat-lon Si,O8-

ganz und gar nicht die Struktur wiedergeben. Deshalb werden Versuche,
sogenannte Strukturformeln fiir diese Stoffe zu schreiben, abgelehnt, da sie
auBer einer groben Entstellung der Wirklichkeit nichts geben. Wie kann
man Gber die Struktur einer solchen Sdure wie Kieselsdure H,SiO, sprechen,
wenn ein Stoff dieser molekularen Zusammensetzung Gberhaupt nicht
existiert? Eine solche Formel muB die Schiler zu dem SchluB fishren, daB bei
Silizium die Koordination 3 auftritt, wihrend sie in Wirklichkeit 4 betrédgt.
Zu ebensolchen Fehlschlissen gelangen die Schiiler, wenn man fir die
Struktur von Kalziumsilikat die Formel CaSiO, verwendet. Es soll nur noch
bemerkt werden, daB in diesem Silikat-lonen der Zusammensetzung SiO3-
nicht vorkommen und das Kristallgitter aus Kalzium-lonen Ca2* und Silikat-
lonen [Si;Og]%- besteht.

Man muB im Unterricht unbedingt klarstellen, in welchen Fillen Formeln
verwendet werden, die die wahre Zusammensetzung hinreichend wider-
spiegeln und deshalb zur Wiedergabe der Struktur geeignet sind und in
welchen Fdllen die verwendeten Formeln lediglich AufschluB iiber das
Mengenverhdlinis der Elemente in den betreffenden Verbindungen geben.
Auf die groBe molare Bindungsenergie zwischen den Siliziumatomen und
Saverstoffatomen im Siliziumdioxid wurde bereits hingewiesen, sie betrdgt
ungefdhr 450 k) - mol-%. Die hohe Bindungsenergie bestétigt die Festigkeit
unc‘i.die Widerstandsfahigkeit der Verbindungen mit Heteroketten folgender
Art: )

' |
—Sli—O—Si—-

| l
Das Auftreten derartiger Ketten ist kennzeichnend nicht nur fir typische
mineralische Verbindungen des Siliziums, sondern auch fiir die Mehrheit der
siliziumorganischen Verbindungen, die auf synthetischem Wege hergestellt:
werden und groBe Bedeutung in der modernen Technik besitzen. Aus der
gesefzmdBigen Verdnderung der Eigenschaften der Wasserstoffverbindung
in einer Elementgruppe folgt, daB die geringere Festigkeit der Silizium-
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Wasserstoff-Bindung im Vergleich zur Kohlenstoff-Wasserstoff-Bindung zu
solchen Eigenschaften bei Silan fihrt, die fir Methan nicht zutreffen. So
reagiert Methan bei gewdhnlichen Bedingungen weder mit Wasser noch mit
Basen. Reaktionen des Silans mit Wasser und besonders mit Basen laufen
dagegen vollstdndig ab.

SiH, + 4 H,0 — HSIO, + 4 H,
SiH, + 2 NaOH + H,0 — Ng,SiO; + 4 H,

Bekanntlich ist fir Silizium die Bildung von Siliziumwasserstoffen mit einer
groBeren Anzahl von Siliziumatomen wenig charakteristisch. Niedermole-
kulare Vertreter der Verbindungsreihe Si,Hzn.» (Silan SiH,, Disilan SiHg,
Trisilan Si;Hg bis Hexasilan SigH,,) sind wesentlith weniger stabil als die
analogen Kohlenwasserstoffe. Viele von ihnen entziinden sich selbst an der
Luft und verbrennen zu Siliziumdioxid, fir das eine groBe Energie der Sili-
zium-Saverstoff-Bindung kennzeichnend ist. .

Die Unbestdndigkeit der Siliziumwasserstoffe und auch das Fehlen der
Fahigkeit bei Silizium zur Bildung langer Silizium-Silizium-Ketten (analog
den Kohlenstoffketten in den Kohlenwasserstoffmolekiilen) erkldren nicht
nur die geringe Festigkeit der Silizium-Wasserstoff-Bindung, sondern auch
den niedrigeren Wert der Bindungsenergie zwischen Siliziumatomen im
Vergleich zur Kohlenstoff-Kohlenstoff-Bindung in den entsprechenden Ver-
bindungen (Tab. 35).

Tubelle 35 Energien einiger Kohl ff-- und sili bind

Bei der Entstehung von Bindungen zwischen Kohlenstoffatomen unter gleich-
zeitiger Anlagerung von Wasserstoffatomen wird ein betrdchtlicher Energie-
betrag frei, Grund fir die Stabilitét langer Ketten in den Kohlenwasserstoff-
molekiilen. Vergleicht man die Festigkeit einiger chemischer Bindungen der
“Siliziumatome miteinander, gelangt man-zu der Erkenntnis, daB die Bildung
von Verbindungen mit Heteroketten

| |
—Si—O—Si—
| [

energetisch wesentlich ginstiger ist als die Entstehung von

|
—Si—Si— -Ketten.

|
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Die Fahigkeit zur Ausbildung sogenannter Siloxanbindungen

o4

| l
die in verschiedenartigen siliziumorganischen Polymeren linearer oder ring-
formiger Struktur vorhanden sind, stellt eine der wichtigsten Unterschiede
zwischen Silizium und Kohlenstoff dar. Ketten mit Siloxanbindungen kénnen
beachtliche Lingen erreichen und besitzen hohe Festigkeit. Somit bedingt
die Stabilitdt der Silizium-Saverstoff-Bindung die Eigenschaften der iber-
groBen Mehrheit der Siliziumverbindungen, sowoh! der- mineralischen als
auch der organischen. Wenn fir gewshnliche organische Verbindungen die
Bindung

|

—C—c—
I £

am meisten charakteristisch-ist, so fir Siloxane und Silikate die sehr stabile
Bindung .
|
—Si—O0—.
|

Dieser Umstand ist eine Besonderheit der gesamten Chemie des Siliziums
im Vergleich zur Chemie des Kohlenstoffs.
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Anhang

In der nachstehenden Tabelle ist die Energie in kJ - mol-* angefiihrt, die zur
Umwandlung eines elementaren Stoffes in Einzelatome aufzuwenden ist. Die
Berechnungen wurden unter der Vor zung vorg daB die
Temperatur, bei der die Umwandlung vonstatten geht, 25 °C betrdgt. Um
beispielsweise ein Stick Uran der Masse 238 g in Einzelatome (gasf.) umzu-
wandeln, sind 526,7 k) nétig. ¢ .

Die unterschiedlichen Werte fiir die Atomisierungsenergie bei der Enistehung
von Atomen aus elementaren Stoffen erkldren die unterschiedliche Reaktivitdt
der elementaren Stoffe. 3 .

So betragen die Atomisierungsenergie fir Kupfer und Zink (Ordnungszahlen
29 und 30) 339 kJ - mol-? beziehungsweise 130,3 kJ - mol-1. Die zur Um-
wandlung der Atome in zweifdch geladene lonen erforderlichen Energien
betragen 2682,3 ki - mol-1 beziehungsweise 2624,6 kJ - mol-%, d. h. sind
fast gleich. Die Hydratisierungsenergie des Kupfer-lons schlieBlich betrégt
1922,8 ki - mol-1. Derselbe Wert trifft auch fir die Hydratisierung des
Zink-lons zu, da die Radien beider lonen ibereinstimmen. Folglich wird
der leichtere Ubergang in den Zustand hydratisierter lonen fir den eiemen-
taren Stoff Zink im Vergleich zu Kupfer nur dadurch bedingt, daB die Energie
fur die Aufspaltung des Metalls in Einzelatome etwa 2,5mal kleiner als die
Gitterenergie des Kupfers ist.
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Energieaufwand fir die Entstehung von Atomen aus elementaren Stoffen
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