CHEMIE
"




Kersisdungs- | Name sym- | K L M N o P Q
i bol 1s 252 | 3 3p M 45 4p 4d 4 | Ss 5p 54 Sf & 6p &4 7
Pericde Wasserstoff H 1
3 Helium He |2
;'ﬂ’“ 3 Lithium Li 2 1
4 Beryllium Be 2 2
5 | Bor B 2 21
6 | Kohlenstoff C 2 22
2 Stickstoff N 2 23
8 | Sauerstoff o] 2 24
9 Fluor F 2 L5
10 Neon Ne 2 26
;l"oﬂ 1 Natrium Na 2 26 (1
12 | Magnesium Mg | 2 26| 2
13 | Aluminium Al 2 26124
14 | Silizium Si 2 2:61'22
15 Phosphor P 2 26|23
16 Schwefel S 2 26 1.2 4
17 | Chlor cl 2 26|25
18 | Argon Ar 2 26|26
:tf‘dr 19 Kalium K 2 26126 1
20 | Kaizium Ca 2 26|26 2
21 Skandium Sc 2 26|26 1 2
22 | Titan Ti i 2..6,172:°6 2 2
23 Vanadin v 2 26(26 3 2
24 | Chrom Cr 2 26|26 5 1
25 | Mangan Mn | 2 2611 2.6, =5 2
26 | Eisen Fe 2 26|26 6 2
27 | Kobalt Co | 2 642627 2
28 | Nickel Ni 2 26|26 8 2
29 Kupfer Cu 2 26| 2610 )
30 | Zink Zn | 2 26| 2610 2
, 31 | Gallium Gad 12 26| 2610 203
32 | Germanium Ge | 2 26| 2610 2.2
33 | Arsen As 2 26| 2610 23
34 Selen Se 2 262610 2 4
35 Brom Br 2 26| 2610 233
36 Krypton Kr 2 26| 2610 26
i 37 | Rubidium Rb | 2 26| 2610 26 1
38 | Strontium Sr 2 262610 26 2
39 Yttrium Y 2 262610 27611 2
40 | Zirkon Zr 2 26| 2610 262 2
41 | Niob Nb | 2 26| 2610 26 4 1
42 | Molybdin Mo | 2 262610 2 6.5 1
43 | Technetium Te 2 26| 2610 26 5 2
44 | Ruthenium Ru 2 262610 26 7 1
45 | Rhodium Rh 2 26| 2610 26 8 ¥
46 | Palladium Pd 2 26| 2610 2610
47 | Silber Ag | 2 26( 2610 2 6 10 4
48 | Kadmium Cd | 2 262610 2610 2
49 | Indium In 2 26| 2610 2610 21
50 | Zinn Sn p 26| 2610 2610 22
51 | Antimon Sb 2 26| 2610 2610 23
52 | Tellur Te | 2 262610 2610 24
53 | Jod ) 2 26| 2610 2610 25
54 | Xenon Xe | 2 26| 2610 2610 26
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Quantenmechanisches Atommodell

Bestandteile der Atome 1

Die Atome bestehen aus dem Atomkern und der Atomhiille. Im Atomkern befinden
sich Nukleonen (Protonen und Neutronen). Die Protonen sind positiv geladen und
rufen die Kernladung des Atoms hervor. Die Protonenanzahl eines Atoms ist identisch
mit dessen Kernladungszahl. Die Neutronen tragen keine elektrische Ladung.
Im Atomkern konzentriert sich fast die gesamte Masse des Atoms. Protonen und Neu-
tronen haben die angeniherte relative Masse 1. Deshalb gibt die Anzahl der Nukleonen
die gerundete relative Masse des Kerns an. Die Nukl hl wird M hi
Die (absol ) A ergeben jeweils sehr kleine GréBen. Deshalb
wird fiir einen Massenvergleich von Atomen die relative Atommasse verwendet.
Das chemische Verhalten der Elemente wird hauptsichlich durch den Aufbau der Atom-
hiille bestimmt. In ihr befinden sich die Elektronen, deren Anzahl gleich der Protonen-
anzahl des betreffenden Atoms ist.
Die Elektronen sind in der Atomhiille nach ihrem Energieniveau geordnet. Den Elek-
tronen stehen verschiedene Energieniveaus zur Verfiigung. Elektronen mit gleuchem
oder nahezu gleichem Energieniveau werden zu Elektr: hal
Da jedes Energieniveau nur eine bestimmte Anzahl von Elektronen aufnehmen kann,
werden neu hinzukommende Elektronen schlieBlich in héhere Energieniveaus eingebaut
(Abb. 1).
Das chemische Verhalten der Elemente wird durch die Val lektronen b
Valenzelektronen sind bei den Hauptgruppenelementen die AuBenelektronen des

Abb.1  Die Unterschiede im Energlemveau der Elektronen verschied Elektr hal

werden durch Energi ver haulich




Abb. 2

Das Elektron im Wasserstoff: befindet sich im Grund: d
des Atoms auf dem Energieniveau der K-Schale. Bei Energiezufuhr
geht das Wasserstoffatom aus dem Grundzustand in verschiedene
angeregte Zustinde iiber.

Atoms. Bei Nebengruppenelementen treten neben den AuBenelektronen der Atome
auch Elektronen der nichstiuBeren Schalen in Reaktion. -

Die in Abbildung1 dargesteliten Energieniveauschemas gelten fir Atome, die
keinerlei Energiezufuhr von auBen unterworfen sind. Die Atome befinden sich hinsicht-
lich ihrer Elektronenkonfiguration im Grundzustand. Die Elektronen der ‘einzelnen
Niveaus kénnen jedoch bei Energiezufuhr in nichsthshere Niveaus ibergehen, sofern
diese nicht mit der maximal méglichen Anzahl von Elektronen besetzt sind. Aus dem
Grundzustand werden die Atome in angeregte Zustinde iibergefiihrt. Bei noch weite-
rer Energiezufuhr erfolgt schlieBlich die Abspaltung eines oder mehrerer Elektronen

aus dem Atom (Abb.2). D@ ® @ ® ®

Aufenthaltswahrscheinlichkeit der Elektronen 2

Aus zahlreichen theoretischen Arbeiten und Untersuchungen iiber den Aufbau der
Atomhiille folgt, daB Elektronenbahnen jeglicher physikalischen Realitit entbehren.
Um derartige Bahnen iiberhaupt ermitteln zu kénnen, miiBte man Ort und Geschwindig-
keit eines Elektrons gleichzeitig mit groBer Genauigkeit bestimmen. Das ist jedoch
prinzipiell nicht méglich! Es hat sich nimlich gezeigt, daB die GesetzmiBigkeiten aus
dem Bereich der Makrophysik nicht formal in den Bereich der Mikrophysik uber-
tragen werden kdnnen. In dem MaBe, wie der Ubergang zu Mikroteilchen erfolgt,
verlieren die klassischen korpuskularen Vorstellungen iiber die Eigenschaften der Ma-
terie ihre Anwendbarkeit. Fiir Mikroteilchen, und damit auch fiir Elektronen, gelten
GesetzmiBigkeiten, die im Bereich der Makrophysik keine Bedeutung haben.
Elektronenbahnen im Atom kdnnen nicht bestimmt werden; es ist aber moglich, die
Raume um den Atomkern zu ermitteln, in denen sich die Elektronen mit einer gewis-
sen Wahrscheinlichkeit aufhalten. Fiir das Wasserstoffatom ist es gelungen, diese
Ridume exakt zu berechnen. Aber auch bei den héheren Atomen ergeben sich auf der
Grundlage des quantenmechanischen Atommodells exakte A gen, die eine Erkli-
rung der Eigenschaften der Atome und ihrer Bestandteile erméglichen.

Die Wahrscheinlichkeit, das Elektron im Wasserstoffatom an einem bestimmten Ort
im Raum um den Atomkern anzutreffen, kann durch ein Gedankenexperiment
veranschaulicht werden. Es wird angenommen, daB fiir das Elektron im Wasser-

8
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Welche Erscheinung fand durch die Entdeckung der Neutronen ihre Erklirung?
Weshalb kann fiir die Kernladungszahl der Begriff Ordnungszahl verwendet werden?
Vergleichen Sie das Masseverhiltnis Proton : Elektron!

Wie ist die relative Atommasse eines chemischen Elements definiert?

Wie gro8 ist die imale Aufnahmefihigkeit der einzel Elektronenschalen?

Zeichnen Sie die Energieniveauschemas fiir die Atome der Elemente Bor, Fluor, Kalium, Phosphor
und Kalzium!

Kédme man zu einer Aussage im Sinne des Ged periments, wenn bei moglichst vielen Wasser-
stoff: gleichzeitig der Aufenthaltsort der Elektronen festgestellt werden kdnnte?

stoffatom in gleichen Zeitdbstinden eine exakte Bestimmung der Entfernung vom Atom-
kern méglich ist. Der Abstand vom Atomkern wird jeweils durch einen Punkt gekenn-
zeichnet. Auf diese Weise entsteht eine Anzahl von Einzelbildern, auf denen das Elek-
tron des Wasserstoffatoms jeweils in unterschiedlicher Entfernung vom Kern und in
unterschiedlicher Richtung in der Ebene zu finden ist (Abb. 3).

Aus dieser statistischen Betrachtung geht hervor, daB nur die Wahrscheinlichkeit
angegeben werden kann, das Elektron in diesem oder jenem Abstand vom Atomkern
anzutreffen. Eine Entscheidung, ob sich das Elektron zu einem Zeitpunkt an einem ganz
bestimmten Ort im Raum befindet, ist nicht méglich.

Zur Beschreibung des Raumes fiir die Aufenthaltswahrscheinlichkeit des Elektrons
wird der Raum um den Atomkern in eine unendliche Zahl unendlich diinner kon-
zentrischer Kugelschalen unterteilt. In jeder dieser Kugelschalen ist die Aufenthalts-
wahrscheinlichkeit fir das Elektron im Woasserstoffatom unterschiedlich groB, das
Elektron hat in den einzelnen Kugelschalen eine unterschiedliche Wahrscheinlich-

Abb. 3

Das Elektron im Wasserstoffatom
kann sich zu verschiedenen Zeit-
punkten in unterschiedlicher Ent-
fernung vom Atomkern aufhalten.
In der Nihe des Atomkerns ist die
Aufenthaltswahrscheinlichkeit des
Elektrons gering.




Abb. 4 und 5 Die Aufenthaltswahrscheinlichkeit des Elektrons im Wasserstoffatom kann durch
die radiale Wahrscheinlichkeitsdichte ver haulicht werden. Das Maximum der radialen

Wahrscheinlichkeitsdichte liegt im Grund d und im angeregten Zustand bei verschiedenen
Abstinden vom Kern des Wasserstoffatoms.

keitsdichte. Dadurch ergeben sich GroBen fiir die radiale Wabhrscheinlichkeits-
dichte des Elektrons (Abb. 4). Die schraffierten Flichen unter der Kurve entsprechen
jeweils der. Wahrscheinlichkeit, das Elektron in den Kugelschalen mit den Radien
ry, ry beziehungsweise r, zu finden. Im Abstand a, = 0,53-10"% cm hat die radiale
Wahrscheinlichk dichte ihr Maxi die GréBe von r = q, ist also im zeitlichen
Mittel die wahrscheinlichste GroBe fiir den Abstand.des Elektrons vom Kern. Aber
auch andere Abstinde sind méglich.

Die radiale Wahrscheinlichkeitsdichte geht erst in groBer Entfernung vom Kern gegen
Null.

Der Raum fiir die Aufenthal hrscheinlichkeit der Elektronen kann durch
die radiale Wahrscheinlichkeitsdich k ich werden.

Alle bisherigen Ausfiihrungen beziehen sich auf das Wasserstoffatom im Grundzu-
stand. Es ist jedoch méglich, das Elektron im Wasserstoffatom durch Energiezufuhr
von auBen in héhere Energiezustinde (Schalen) zu beférdern. Im einfachsten Fall er-
geben sich fiir den Verlauf der radialen Wahrscheinlichkeitsdichte als Funktion des Ab-
standes vom Kern zwei beziehungsweise drei Maxima (Abb. 5).

Aus den bisherigen Betrachtungen wird deutlich, daB Atome nach auBen hin keinen
scharfen AbschluB haben. Fiir das Wasserstoffatom im Grundzustand wird als Grenze
fir die Aufenthal hrscheinlichkeit des Elektrons der Radius r— 1,4-10-% cm
(gerechnet vom Atommittelpunkt) gewihlt. Innerhalb dieser Entfernur.g ist das Elektron
mit 90 %iger Wahrscheinlichkeit anzutreffen. Der entsprechende Raum wird als Or-
bital! bezeichnet. @

Das Wort Orbital bed inngemiB ,,bahnartiger Zustand*. Damit ist dieser Be-
griff fiir die Rdume der gréBten Aufenthaltswahrscheinlichkeit von Elektronen nicht
exakt. Er hat sich jedoch eingebiirgert und wird allgemein angewandt.

Als Orbital wird der Raum im Atom bezeichnet, in dem die Aufenthalts-
wahrscheinlichkeit eines Elektrons 90% betrigt.

*orbit (engl.) = Planetenbahn

10
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Erliutern Sie den Begrlﬂ der Elektronenschale als Energieniveau von Elektronen!
Informieren Sie sich iiber das GréBenverhiltnis zwischen Kern und Hiille von Atomen! .

Wieviel 2p-Elektronen besitzt das Kohlenstoff-, Sauerstoff- beziehungsweise Neonatom ?
(/" Anaglyphen zur Struktur der Stoffe, 5.22)

Welche Atome haben neben der aufgefiillten K- und L-Schale jeweils noch zwei 3s-, welches
Atom besitzt daneben noch fiinf 3p-Elektronen?

Orbitale 3

s-, p~, d- und f-Elektronen

Experimentell sind bei den Elektronen der L-, M- und N-Schale feinere Unterschiede"
in deren Energieniveaus gefunden worden. Derartige Niveaus lassen sich deshalb in
Unterniveaus aufteil Zur Bezeichnung der Unterniveaus dienen die Buchstaben
s, p, d und f. Die Elektronen, die sich in diesen Unterniveaus befinden, werden s-, p-,
d- beziehungsweise f-Elektronen genannt. Die sich aus der Beziehung

Z, =2n* (n = Nummer der Schale)

d il

ergeb Elektr hl fiir die einzel Hauptenergieniveaus erfihrt
somit bei den hoheren Niveaus (L-, M-, N-Niveau) eine Unterteilung in Gruppen (Tab.1).

Tabelle 1 Besetzung der Energieniveaus mit s-, p-, d- und f-Elektronen

Bawaicis e

Num- g Aufteilung Bezeichnung
mer des Haupt- Elektronen- der der

energie- anzahl Elektronen Elektronen
niveaus

1 K- : 2 1s

2 L . 8 2s

2p

3s
3
3d

w

X

-

©
-
comnv|oan|N

4s
4p
4d
4

-
LOO0N

Aus Tabelle 1 folgt zugleich die maximale Anzahl der Elektronen, die von den s-, p-,
d- beziehungsweise f-Niveaus — unabhiingig von der Schal -
werden kann. @ @

Die Elektronen lassen sich jeweils in s-, p-, d- und f-Elektronen einteilen.

1"



$-, p-, d- und f~Orbitale

Ebenso wie beim Wasserstoffatom wird auch fiir die Atome anderer Elemente der
Wirkungsbereich der Elektronen in den einzelnen Niveaus durch entsprechende
Orbitale gekennzeichnet. Die betreffenden Orbitale werden 3-, p-, d- und f-Orbitale
genannt. Jedes Orbital kann maximal zwei Elektronen enthalten. Fiir die beiden Elek-
tronen der K-Schale gibt es ein s-Orbital, fiir die acht Elektronen der L-Schale ein s-
und drei p-Orbitale, fiir die 18 Elektronen der M-Schale.neben dem einen s- und den *
drei p-Orbitalen noch fiinf d-Orbitale. Bei der N-Schale kommen zu diesen Orbitalen
noch sieben f-Orbitale hinzu.

: 1 Schal h

Innerhalb der den Elektronen verschiedene Orbitale
zur Verfiigung. Je nach der Anzahl der Elektronen in der betreffenden Schale
sind das neben dem einen s-Orbital jeweils drei p-, fiinf d- und sieben Jf-Orbitale.

Die Aufenthaltsriume der p-, d- und f-Elektronen nehmen kompliziertere Formen als
die s-Orbitale an (Abb. 6). Sofern die drei méglichen p-Orbitale von Elektronen einer
Schale ausgebildet werden, sind sie energetisch gleichwertig, nur ihre Ausrichtung
im Raum ist verschieden. Entsprechend der Richtung der Koordinaten erfolgt die Be-
zeichnung der betreffenden Orbitale als p,-, p,- und p,-Orbital. @) @0

An dieser Stelle muB der Spin! als eine wichtige Eigenschaft des Elektrons eingefiihrt

z

Abb. 6 Die s-Elektronen befinden sich in kugelfsrmigen ‘Orbitalen. Die Orbitale von p-
Elektronen werden in den drei Ebenen des Raumes ausgebildet.

1 to spin (engl.) = drehen
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Entwickeln Sie in einem Gedankenexperiment ein p-Orbital! (* Anaglyphen zur Struktur der
Stoffe, S. 22)

Zeichnen Sie die drei p-Orbitale eines Hauptenergieniveaus
und bezeichnen Sie die Achsen!

isch in ein Koordi

Andert sich das Energieniveau der p-Elektronen, wenn die Bezeichnung der Koord
beispielsweise durch Drehung vertauscht wird?

Wie lautet die Schalenb: g bei den A der EX Argon, Kalium und Kalzium?
Zeichnen Sie das Energ h fiir ein Skand ! Heben Sie dabei das gegeniiber dem
Kalzi neu h gek Elektron hervor! /

Welche Atome haben im Grundzustand die folgenden Elektronenkonfigurationen:
a) 1s? 252 2p8 3s!

b) 152 252 2p° 352 3p!

c) 152 252 2p8 352 3p® 342 4s%

( ~ Elektronenkatalog am Anfang des Buches)

werden. Der Spin des Elektrons wurde bisher als eine Drehbewegung des Elektrons um
seine eigene Achse gedeutet, doch alle Versuche, den Spin als eine derartige Rotation
fzuf: fiihrten zu kei Erfolg. Aus einer Reihe von Experimenten ist bekannt,
daB das Elektron eine innere Bewegung aufweist. Die modernen Vorstellungen zur
Theorie des Atoms haben allerdings gezeigt, daB diese Bewegung nicht als die Lage-
verinderung eines Korpers aufgefaBt werden kann. Nach dem heutigen Stand der
Erkenntnis 138t sich der Spin des Elektrons nicht auf andere bekannte Erscheinungen
zuriickfihren.
Die zeichnerische Darstellung der Spinorientierung erfolgt durch Pfeile. Fiir zwel
Elektronen in einem Orbital sind die Orientierungen mit parallelem bezieh
antiparallelem Spin denkbar.

1] (K]

Elektronenkonfiguration der Elemente 4

Die Besetzung der einzelnen Orbitale mit Elektronen erfolgt nach energetischen Ge-
sichtspunkten. Dabei werden die energetisch tieferliegenden Orbitale zuerst besetzt.
Die Reihenfolge der einzelnen Orbitale im Energieniveauschema folgt aus umfangreichen
experi llen Untersuch Aus Abbildung 7 ist -ersichtlich, daB beispielsweise
die Elektronen des 3d-Niveaus gegeniiber denen des 4p-Niveaus energetisch bevorzugt
sind, ihr Energwmhalt |st geringer. Da ganz allgemein bei mehreren im Prinzip még-
lichen Elektr i stets der energieirmste Zustand eingenommen
wird, erfolgt der Einbau von 3d-Elektronen noch vor der Auffiillung des 4p-Niveaus.
® 66

Zur Erklirung der Reihenfolge bei der Besetzung der Orbitale eines Energieniveaus mit
Elektronen wird der Spin herangezogen. Die Auswertung umfangreicher Forschungs-
ergebnisse iber das Verhalten der Elektronen in der Atomhiille ergab, daB energetisch
gleichwertige Orbitale (z. B. die drei p-Orbitale eines Hauptenergieniveaus) jeweils
erst mit einem Elektron besetzt werden, wobei alle diese Elektronen parallele Spin-
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orientierung haben. Die weitere Auffiillung der Orbitale bis zur vollstindigen Besetzﬁng
erfolgt dann durch Elektronen mit antiparalleler Spinorientierung (Tab.2). ® @

Die Besetzung der Orbitale erfolgt nach energetischen Gesichtspunk unter
Beriicksichtigung der Spinorientierung.

Tabelle 2 Elektronenkonfiguration von Atomen im Grundzustand

Element- Besetzung der Orbitale Elektronenkonfiguration
symbol
H m 1st
1s
He @ 1st
1s

u It} I:I:D 1ot 2

1s

Be 1 M EI:D 1ot 20

1s
D & - 1ot 20 2p
1s .
c B M OAL] | www
1s 2s 2p
N W & 1ot 20 2
1s

° IE “ 151 257 2pt
1s 2s 2p

F - IE 1s? 252 2p°
1s

Ne IE @ 152 252 2p¢
1s

14
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Bei welchen Atomen ist das 3d-Niveau mit zehn Elektronen voll besetzt?

" oin Gallumaton!

Welches entscheidende Experiment fiihrte in seiner richtigen Ausdeutung durch Rutherford zur
Aufstellung des Kern-Hiille-Modells fiir das Atom?

Vergleichen Sie das A dell von Rutherford mit dem von Bohr!

fiir ein

Zeichnen Sie das Energi

Abb.7

Die Hauptenergieniveaus kénnen
in Unterniveaus gegliedert wer-
den. Fiir die Besetzung der Or-
hlula ist die Relhanfelga im

/ dend.

Bedeutung von Modellvorstellungen 5
in der wissenschaftlichen Forschung

Die Kenntnisse vom Aufbau der Atome vergréBern sich stindig. Hierbei interessieren
den Chemiker vorrangig die Verhiltnisse in der Elektronenhiille. Zur Beschreibung der
Elektr inde dienen Modelle, die eine méglichst genaue Interpretation des be-
k experi llen T: h ials geben.

So war es ein groBer Fortschritt, als 1912 der englische Physiker Ernest Rutherford das
Kern-Hiille-Modell des Atoms entwickelte. Trotz der Mingel dieses Modells hat
Rutherford damit eine stiirmische Entwicklung der Atomphysik eingelei ® ®

Der dinische Physiker Niels Bohr schrieb 1913 den Elektronen in der Atomhiille be-
stimmte Kreisbahnen zu, die durch ihren unters:hiedhchen Energlelnhalt gekenn-
zeichnet waren. Sein Modell gestattete es, viele physikali htungen am Wasser-
stoffatom exakt zu erkliren. Es versagte jedoch bei der Anwendung auf Atome anderer
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Elemente. Auch gewisse Verfeinerungen, die am Bohrschen A dell in der Folg
vorgenommen wurden, konnten dessen Mingel nicht beseitigen. Die Griinde hierfiir
sind prinzipieller Natur. Es zeigte sich, daB im Bereich der Physik fiir Mikroobjekte eine
Reihe von GesetzmiBigkeiten gilt, die in der klassischen Physik praktisch keine Be-
deutung hat. .

Vorstellungen des deutschen Physikers Werner Heisenberg und des franzésischen Phy-
sikers Louis de Broglie fiihrten jedoch zu der Erkenntnis, daB zwischen den von der klas-
sischen Physik her bekannten Gesetzen einerseits und den bei Mikroobjekten giiltigen
Gesetzen andererseits keine sprunghaft Unterschiede b hen. Je nach der GroBe
der Masse der zu untersuchenden Teilchen 3Bt sich ein kontinuierlicher Ubergang
zwischen den beiden Bereichen finden.

Auf der Grundlage dieser und noch weiterfiilhrender Uberlegungen und Untersuchun-
gen wurden dann von Heisenberg, dem deutschen Physiker Pascal Jordan sowie dem
osterreichischen Physiker Erwin Schrédinger 1925/1926 ausfiihrliche mathematische Mo-
delle entwickelt, die sich mit dem Verhalten von Protonen und Elektronen im Atom
befassen. Die dadurch méglich gewordene exakte Beschreibung der Verhiltnisse in
Atomen und Molekiilen erfolgt durch das q hanische A dell. Allerdings
ist das von Heisenberg geschaffene Modell sehr abstrakt und nur schwer zu veranschau-
lichen.

Um dem Bedirfnis nach Anschaulichkeit Rechnung zu tragen, werden die neuen Vor-
stellungen an Hand von Orbitalmodellen erklirt. Bei ihrer Interpretation muB jedoch
dariiber Klarheit bestehen, daB auch die jetzt b Modellvorstellungen eine tiefere
Ausdeutung und damit weitere Vervollkommnung erfahren werden.

Das Wissen ilber den Atombau wird durch neue Entdeckungen stindig er-
weitert. Zur Beschreibung der vielfiltigen Zustandsformen der Materie kom-
men immer bessere Modellvorstellungen zur Anwendung. Sie sind zugleich
Ausgangspunkt fiir die weitere wissenschaftliche Forschung.

Wiederholung und Ubung 6

-

. Informieren Sie sich (iber den aus dem Rutherford-Bohrschen Modell folgenden Durch-
messer des Wasserstoffatoms und dessen Verhiltnis zur GroBe des Protons! Wie
groB wire der Kerndurchmesser, wenn man sich das Wasserstoffatom auf den
Durchmesser von 360 m (Hohe des Berliner Fernsehturms) vergréBert denken
wiirde?

2. Vergleichen Sie den Vorgang der lonisierung mit dem der Anregung von Elektronen
am Beispiel des Wasserstoffatoms!

3. Geben Sie die Elektronenkonfigurationen von Atomen folgender Elemente an:
Helium, Beryllium, Bor, Sauerstoff, Neon! Verwenden Sie dabei die Kurzbezeich-
nungen!

4. Zeigen Sie am Beispiel der Ablésung des Rutherford-Bohrschen Modells durch das
Orbitalmodell des Atoms die Bedeutung von Modellvorstellungen im Erkenntnis-
prozeB!

5. Erliutern Sie die auf Grund einer Verinderung der Elektronenanzahl folgenden

Anderungen in den chemischen Eigenschaften der Atome im Sinne der dialektischen
Quantitits-Qualitits-Beziehung!
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Atombindung

Bindungszustand im Wasserstoffmolekiil 7

Die Aufenthaltsriume von Elektronen in Atomen werden Atomorbitale genannt.
Atomorbitale, die nur mit einem Elektron.besetzt sind, kénnen ein weiteres Elektron auf- -
nehmen. Es wird stets mit antiparalleler Spinorientierung in das Orbital eingebaut.
Treten zwei Wasserstoffatome miteinander in Wechselwirkung, so wird die Auffiillung
der Atomorbitale dadurch erreicht, daB die beiden 1s-Orbitale einander durchdringen
(Abb. 8). Folge dieser Durchdringung ist die Bindung der Wasserstoffatome zum
Wasserstoffmolekiil. Es kommt zur Ausbildung eines Molekiilorbitals. Die Aufenthalts-
wahrscheinlichkeit fiir die beiden Elektronen im Molekiilorbital ist zwischen den Atom-
kernen am groBten, doch auBerhalb dieses Bereiches besteht ebenfalls eine g
Wahrscheinlichkeit fiir den Aufenthalt der beiden bindenden Elektronen.

s-Orbital s-Orbital s-s-6-Bindung

Abb.8 Aus den Atomorbitalen der beiden Wasserstoffatome entsteht ein Molekiilorbital.
Das Molekiilorbital des Wasserstoffmolekiils ist aus zwei 1s-Orbitalen hervorgegangen.:

Die Durchdringung von Atomorbitalen fiihrt zu Molekiilorbitalen. Bei der
Durchdringung von zwei s-Orbitalen kommt es zur Ausbildung einer s-s-Bin-
dung.

Einé Bindung zwischen mehreren Atomen ist nur dann zu erwarten, wenn die Elek-
tronen in den Molekilorbitalen einen geringeren Energieinhalt als in den Atomorbitalen
besitzen. Bei der Durchdringung von Atomorbitalen wird Energie abgegeben. Diese
Bindungsenergie ist um so groBer, je stirker die Durchdringung ist. Die Bindungsener-
gie im Wasserstoffmolekiil entspricht der Reaktionswirme fiir die Umsetzung von
Wasserstoffatomen zu Wasserstoffmolekiilen. Fiir die Reaktionswirme wird in der Fach-
literatur hau"u; das Symbol 4H an Stelle von Q verwendet (Abb. 9).

H+H—>Hy 4H = —104,2 kcal - mol~!

Blnduﬁgen, die als Folge der maximalen Durchdringung von Orbitalen auf-
treten, heiBen Atombindungen.

2 [031151] 17



Abb. 9

Bei exothermen Reaktionen
b die A g
einen héheren Energieinhalt
als die Reaktionsprodukte. Die
Differenz zwischen dem Ener-
g It der A ff
und dem der Reaktionspro-
dukte entspricht der Reak-
tionswirme. .

Die Atombindung zwischen zwei Atomen wird am einfachsten durth einen Strich
zwischen den beiden El bolen dargestellt. Er k i das bindend
Elektronenpaar innerhalb des Molekiilorbitals. [OXOXOXO)

Wasserstoffmolekiil H—H

o-Bindung 8

Die Ausbildung von Molekiilorbitalen kann auch zwischen Atomen erfolgen, deren
AuBenelektronen sich -in-unvollstindig b p-Orbitalen befinden. Das Chlor-
molekiil ist ein Beispiel fir die Durchdrlngung von p-Orbitalen.

Im Chloratom liegt folgende Elektronenkonfiguration vor: ® ® @

M [H] [HINH] [§] [RI6]H]

152 25 2p2py2p; 3t 3pi3py3pl

Danach ist das 3p,-Orbital nur mit einem Elektron besetzt. Bei der Durchdringung der

3p,-Orbitale zweier Chloratome entsteht ein- Molekiilorbital. Die Aufenthaltswahr-
heinlichkeit der bindenden Elektronen im Chlormolekiil ist wie beim Wasserstoff-

molekiil zwischen den Atomkernen am gréBten (Abb. 10).

OO OO — OIS

p-0rbital p-Orbital p-p-0-Bindung

Abb. 10 Im Molekiilorbital des Chlormolekiils durchdringen zwei p-Orbitale einander.

18



(0] Erldutern Sie die Ionenbuieh’ung an einem Beispiel!

®  Kennzeichnen Sie das Wesen der Metallbindung!

® Wie erfolgt die Kennzeichnung eines mit zwei Elektronen besetzten Orbitals?
(/ Anaglyphen zur Struktur der Stoffe, S. 22)

@  Vergleichen Sie das lhnen bisher bek Bild der A bindung mit dessen Darstellung auf der
Grundlage des Orbitalmodells! (, Anaglyphen zur Struktur der Stoffe, S. 22)

®  Informieren Sie sich an Hand von Tabelle 2 iiber die Elektronenkonfiguration der Elemente in der
zweiten Periode, die nur teilweise besetzte p-Orbitale haben!

(®  Geben Sie die Elektronenkonfiguration des Chloratoms in der Kurzschreibweise an!

@ Welche El besi [e] guration? Von welchem Element strebt Chlor diese Konfi-
guration an?

o
| 2 Bel.der Durchdrlngung von zwei p-OrbItalen entlang der Achse griBter
h heinlichkeit t es zur Ausbildung einer p-p-Bindung.

Die Durchdringung von p-Orbitalen fuhrt zu einer rotationssymmetrischen Verteilung
der Aufenthaltswahrscheinlichkeit im Molekiilorbital. Die Bindungskrifte im Molekiil
wirken entlang einer gedachten Achse zwischen den betreffenden Atomkernen; sie
sind gerichtet. Diese Bindung wird als o-Bindung bezeichnet.
Auch im Wasserstoffmolekiil ist das Molekiilorbital rotationssymmetrisch zur Bindungs-
richtung zwischen den beiden Atomkernen ausgebildet.

p  Eine Atombindung, bei der das Molekiilorbital rotationssymmetrisch um die
Kernverbindungslinie liegt, heiBt o-Bindung.

B  Wasserstoffmolekiil : s-s-o-Bindung
Chlormolekiil : p-p-0-Bindung
Ebenso wie bei der s-s-o-Bindung wird auch bei der p-p-o-Bindung das bindende Elek-
ttonenpaar durch einen Strich zwischen den beiden El ymbolen dargestell

B  Wasserstoffmolekiil: H—H ’
Chlormolekiil : Cl—Ci
Bindungszustand in Alkanmolekiilen 9
Grund d des Kohl ffatoms

Ein umfassendes Verstindnis fiir die Bmdungsverhaltmsse in Molekiilen organlscher
Verbindungen kann nuP auf der Grundlage des Orbitalmodells fiir das Kohl

erreicht werden. Das Kohlenstoffatom (Abb. 11) hat im Grundzustand folgende Elek-
tronenkonfiguration:

[0 [8] [+1#] ]

1s? 2st 2pr2p)2p;




Abb.11 Die Elektronen des Kohl ffz b im Grund: d zwei s-Orbitale und
zwei p-Orbitale. Ein p-Orbital des 2p-Zustandes enthilt keine Elektronen. -
Abb. 12 Die sp*-Hybridorbitale entstehen aus einem s-Orbital und drei p-Orbitalen. Hybrid-
orbitale unterscheiden sich in der Form von s- und p-Orbitalen.

Danach befindet sich im 2p,- und 2p,-Orbital jeweils ein Elektron, wihrend das 2p,-Orbi-
tal unbesetzt ist. Da die einfach besetzten p-Orbitale fiir chemische Reaktionen des
Kohlenstoffs in erster Linie in Frage kommen, miiBten die Molekiile der einfachsten
Kohlenstoff-Wasserstoff-Verbindung die Formel CH, haben. Durch Experimente wurde
jedoch fiir die Molekille des einfachsten Kohlenwasserstoffes die Formel CH, nach-
gewiesen Untersuchungen haben auBerdem ergeban daB die vier Wasserstoffatome
im Meth lekiil vollig gleichartig an das Kohl gebunden sind. D

Hybridisierung J

Die Vierwertigkeit des Kohlenstoffes kann nur so erklirt werden, daB die Atome beim
Obergang in den gebundenen Zustand iiber vier ungepaarte Elektronen verfiigen. Dieser
Zustand tritt auf, wenn ein 2s-Elektron durch Energiezufuhr von auBen in das noch freie
2p-Orbital gehoben wird. Dadurch geht das Kohlenstoffatom in einen angeregten Zu-
stand {iber: @

] WJ[RIEL ] — (0] [4] [4]HTH]

1s2 2s? px2py 2p; 1s2 2s' 2px2py 2p;

Die fiir den Ubergang aus dem 2s- in das noch freie 2p-Orbital notwendige Energie ent-
stammt der Bindungsenergie, die bei der Umsetzung der Atome der Reaktionspartner
frei wird.

Durch die Anregung hat das Kohl ff: vier ungepaarte Elektronen erhalten. Sie
befinden sich jedoch in Orbitalen, die deutlich verschieden sind: ein s-Orbital, drei
p-Orbitale. Diese verschied " Orbitale deln sich unter dem EinfluB der Atome

der Reaktionspartner in vier neue, in Form und Energieinhalt identische Orbitale um: @

] [HLRETH — [ [ITITVL]

152 2st 2p,‘.29‘2p 15t hy hy h,
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Informieren Sie sich iiber die wichtig: physikal und chemischen Eig haften des Me-
thans!

Erliutern Sie den Begriff der Anregung von Elektronen in'einem Atom an Hand des Energieniveau-
schemas!

Wodurch unterscheiden sich die drei méglichen p-Orbitale eines Hauptenergieniveaus? (/ Ana-
glyphen zur Struktur der Stoffe, S. 22)

Welche sp3-Hybridorbitale kénnen von einem Siliziumatom ausgebildet werden? (/ Anaglyphen
zur Struktur der Stoffe, S. 22)

v

Die U dlung von A bitalen verschied Energieinhalts und ver-
schiedener Form in gleiche Orbitale wird als Hybridisierung bezeichnet. Die
entstehenden Orbitale sind Hybridorbitale.

Die Hybridisierung von einem 2s-Orbital und drei 2p-Orbitalen fiihrt zu vier 2sp?-
Hybridorbitalen. @

Mit der Angleichung des Energieinhalts unterschiedlicher Orbitale indert sich auch die
Form der resultierenden Orbitale (Abb. 12).

Methanmolekiil

Die vier sp*-Hybridorbitale des Kohlenstoffatoms sind energetisch véllig gleichwertig.
Sie sind im Raum nach den Eckpunkten eines regelmiBigenTetraeders ausgerichtet.
Diese riumliche Anordnung stellt den energieirmsten und damit stabilsten Zustand von
Hybridorbitalen des Kohle ffatoms dar, das Kohl f: befindet sich im tetra-
edrischen Zustand (Abb. 13).

Abb. 13

Im tetraedrischen
Valenzzustand

enthilt das Kohlenstoffatom
vier sp3-Hybridorbitale.
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sp3-Orbital s-Orbital sp3-s-0-Bindung

Abb. 14

Im Methanmolekiil stehen als
Valenzorbitale sp®- und s-Or-
bitale zur Verfiigung.

Abb. 15

Orbitalmodell des Methan-
molekiils

Somit konnte, neben den experimentellen Beweisen, auch durch diese Modellvorstel-
lung die Vermutung Van’t Hoffs und Le Bels aus dem Jahre 1874 glinzend bestitigt werden,
wonach die vier Valenzen des Kohlenstoffatoms tetraedrisch orientiert sein miiBten.

Die Symmetrieachsen der vier :p‘-l'lybrldo'rbltale des Kohl ffatoms
nach den Eckpunk eines-regelmiBigen Tetraeders. ()

Im Methanmolekiil liegt eine Durchdringung der vier einfach besetzten 2sp3-Hybrid-
orbitale vom Kohlenstoffatom mit den s-Orbitalen der vier Wasserstoffatome vor
(Abb. 14 und 15). Die betreffenden Hybrid- und Atomorbitale werden als Valenz-
orbitale bezeichnet. Die Durchdringung der Valenzorbitale fiihrt im Methanmolekiil
zu rotationssymmetrischen Kohlenstoff-Wasserstoff-Bindungen.

Im Methanmolekiil ist jede Kohlenstoff-Wasserstoff-Bindung eine spd-s-o-
Bindung.

Alkanmolekiile
In den Molekiilen von Alkanen sind Kohlenstoff: untereinander verbunden. Die
Kohl ff-Kohl ff-Einfachbindung ist das Ergebnis der. Durchdringung von
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Welchen Valenzwinkel schlieBen sp®-Hybridorbitale ein?
Was verstehen Sie unter dem Begriff einer ,,homologen Reihe'‘?

Welche Ausrichtung der Kohlenstoffatome innerhalb der Alkankette folgt aus dem tetraedrischen
Valenzwinkel? (/ Anaglyphen zur Struktur der Stoffe, S. 28)

-~ — -~

sp3- Orbital sp3-0rbital sp3-sp3- 6-Bindung

Abb. 16 Die Kohl ff: in Alk lekiil halten sp®-Hybridorbitale als Valenz-
orbitale.

sp>-Hybridorbitalen der Kohlenstoffatome. Sie besitzt wie die Kohlenstoff-Wasserstoff-
Bindung Rotationssymmetrie und ist d folge eine o-Bindung (Abb. 16). @

In Alkanmolekiilen ist jede Kohl ff-Kohl ff-Bindung eine sp*-sp*-o-
Bindung, jede Kohlenstoff-Wasserstoff-Bindung eine sp*. Bind

Da die sp*-Hybridorbitale des Kohlenstoffatoms nach den Eckpunkten eines regelmiBi-
gen Tetraeders gerichtet sind, schlieBen auch zwei Kohlenstoff-Kohlenstoff-Einfachbin-
dungen in Alkanmolekiilen einen Valenzwinkel von 109° 28’ ein (Abb. 17). ®

109°28'

Abb. 17 Orbitalmodell des Ath lekiil




Werden Alkane héheren Temperaturen ausg so, k “es zur Aufspaltung von

* Kohl fi-Kohl ff-Einfachbindungen in den Molekiilen. Die Spaltprodukte ent-

halten an einem Kohlenstoffatom ein oder mehrere Orbitale, die nicht mit anderen

Orbitalen verkniipft sind. Derartige Atomgruppen mit einem ungepaarten Elektron

sind im allgemeinen duBerst instabil und werden als Radikale bezeichnet. Die Reaktions-

fihigkeit von Alkylradikalen wird bei der Hitzespaltung von Alkanen zur Herstellung
li .

lehamilk

von Petr zt

Bindungszustand in Molekiillen anderer Verbindungen 10

Die Vorstellungen iiber Orbitalmodelle von Molekiilen sind fiir die organische und an-
organische Chemie gleichermaBen von Bedeutung. So k& viele Eigenschaften an-
organischer Verbind aus den Orbitalmodellen der betreffenden Molekiile erklirt
werden.

Chlorwasserstoffmolekiil

Molekiilorbitale bilden sich auch bei der Durchdringung eines s-Orbitals mit einem
p-Orbital. Das Valenzorbital des Chloratoms ist das 3pl-Orbital, im Wasserstoffatom
ist das 1s!-Orbital als Valenzorbital enthalten.

[H] [B] [HINIH] (W] [RINTE]  [4]

1s2 252 2p% 2py 2p; 35 3p;3p, 3pk 1st

Die Durchdringung der betreffenden Valenzorbitale fiihrt zu einem Molekiilorbital, das
rotationssymmetrisch um die Kernverbindungslinie angeordnet ist (Abb. 18). (D

Im Chlorwasserstoffmolekiil liegt eine s-p-c-Bindung vor.

Die bindenden Elektronen werden im Chlorwasserstoffmolekiil vom Atomkern des
Chloratoms stirker angezogen als vom Kern des Wasserstoffatoms. Die Aufenthalts-
wahrscheinlichkeit der bindenden Elektronen ist in der Nihe des Atomkerns vom Chlor-
atom groBer als in der Nihe des Kerns vom Wasserstoffatom. Dadurch bildet sich im
Bereich des Chloratoms ein negativer Ladungsschwerpunkt aus, im Bereich des Wasser-
stoffatoms entsteht ein positiver Ladungsschwerpunkt. @ @

Das Chlorwasserstoffmolekiil besitzt die Eigenschaften eines Dipols.,

F=2=Ne =2=1

s-0Orbital p- Orbital s-p-6-Bindung
Abb. 18 Das Molekiilorbital im Chlorwasser lekiil ist aus einem s- und einem p-Orbital
entstanden.
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In welchen Molekiilen tritt eine p-p-o-Bindung auf? Geben Sie jeweils die Nummer des Haupt-
energieniveaus an, aus dem die p-Elektronen stammen!

Erliutern Sie, in ! iilen eine Lad

g vorhanden ist: H,, HBr, Bry, H}, J,!

Worin besteht der Unterschied zwischen einer Atombindung mit partiellem lonencharakter und
einer reinen lonenbeziehung?

Wodurch unterscheidéen sich im Sauerstoffatom die 2p- von den 2s-| Elaktronenl Besteht zwischen
den vier 2p-Elektronen energetisch ein Unterschied? s

In Dlpolmoleknlen fallen die Ladungsschwerpunkte mcht zZusammen.

H Cll N

Mit den Zeichen 6% und &~ soll angedeutet werden, daB das Wasserstoffatom und das
Chloratom nur partielle Ladungen besitzen.

Wassermolekiil

Das Sauerstoffatom hat im Grundzustand folgende Elektr konfiguration:
8 14

(1] [B] (N[H]H]

1s2 252 2p,2py 2p;

Im 2p,- und im 2p,-Orbital ist jeweils nur ein Elektron enthalten. Beide Orbitale stehen
dem Sauerstoffatom als Valenzorbitale zur Verfiigung. Im Wassermolekiil liegen o-Bin-
dungen zwischen dem Sauerstoffatom und den beiden Wasserstoffatomen vor. Da das
p,-Orbital senkrecht zum p,-Orbital ausgerichtet ist, miite der Valenzwinkel im
Wassermolekiil 90° betragen (Abb. 19). Die s-p-o-Bindung im Wassermolekiil ist wie
im Chlorwasserstoffmolekiil polarisiert. @)

Abb. 19
Die Ausrichtung der Valenz-
orbitale im Sauerstoffatom
ist fiir den Valenzwinkel
in Sauerstoffverbindungen

d

heid
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Untersuchungen haben ergeben, daB der Valenzwinkel im Wassermolekiil 104° 27 be-
trigt. Die iber den Winkel von 90° hinausgehende Spreizung wird durch die gegen-

seitige AbstoBung der partiell positiv gelad Wasserstoff: sowie der beiden
Bindungselektronenpaare hervorgerufen. Die Formel des Wassermolekiils kann daher
wie folgt dargestellt werden: (1) o !
P
LON
o ot
H %% H -

i
Wegen seines gewinkelten Baus fallen im Wassermolekiil die Schwerpunkte der par-
tiellen Ladungen der beiden Wasserstoffatome und die des Sauerstoffatoms nicht zu-
sammen.

Das Wassermolekiil ist gewinkelt und zeigt deshalb Dipolcharakter. Zwischen
dem Sauerstoffatom und den beiden Wasserstoffatomen liegt jewelils eine
polarisierte s-p-o-Bindung vor.

Molekiile von Halogenalkanen

Monobromithan und Monojodithan werden mit wiBriger Silbernitratldsung geschiittelt. Das

Reaktionsg: h ist anschlieBend zu erwirmen.

Hal, I

In den Molekiilen von Halogenall ist die Kohl. ff-Halogen-Bindung auf Grund
der Durchdringung des einen sp-Hybridorbitals vom Kohlenstoffatom mit dem einfach
besetzten p,-Orbital des Halog, de gel es liegt eine sp3-p-c-Bin-
dung vor. @

Ebenso wie.im Chlorwasserstoff- und- Wassermolekiil ist auch bei den Molekiilen von
Halogenalkanen keine symmetrische Ladungsverteilung zwischen dem Kohlenstoff- und
Halog vorhand Die Aufenthaltswahrscheinlichkeit der beiden bindenden
Elektronen ist in der Nihe des Atomkerns vom Hal om groBer als am Kern des
Kohlenstoffatoms:

H

ol
H—C—ClI

|

H
In den Molekiilen von Halogenall ist die Kohl ff-Hal Bind
eine polarisierte sp’-p-o-Bindung.

“Die Kenntnis der polarisierten Zustinde der Atombindung ist fiir die Erklirung der

physikalischen und chemischen Eigenschaften organischer Stoffe von besonderer Be-

deutung. ®

Da die Kohl ff-Halogen-Bindung im Geg z zur Kohl fi-Kohl. ff-Einfach-
bindung partiellen lonencharakter besitzt, ist eine Abspaltung des Halogenatoms als
Anion leichter als die Tr g der Kohl ff-Kohl ff-Bindung méglich. Fiir die

Abschitzung der Festigkeit einer Bindung kann der Betrag ihrer Bindungsenergie heran-
gezogen werden (Tab.3). )
Die Bindungsfestigkeit fillt in der Reihe C—Cl — C—J ab (Experiment 1).
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Y
Zeichnen Sie unter Beriicksichtigung der Gr&Be des Sauerstoff- und Wasserstoffatoms ein Wasser-

@
molekiil! Geben Sie die Lage der Ladungsschwerpunkte an!

@  Wiederholen Sie die wichtig: Darstell: hoden der Hal, Ikane!

®  Besitzt das Tetrachlormeth lekiil Dipolcharakter?

@ Geben Sie die Reakti leichung an! Um welchen Reakti yp handelt es sich hierbei?
Tabelle 3 Mittlere Bindung: gien zwischen Kohl f:

4~

und Atomen anderer Elemente

Bind Bindungsenergie
in keal - mol-! fiir 25 °C

CC 83
c—¢l 80
c—Br | 68
c 52
Bindungszustand im Athenmolekiil 11

In einem Standzylinder wird Athen mit Bromwasser geschiittelt. @

Athen gehort zu den ungesittigten Verbindungen und ist zu verschiedenen Additions-
reaktionen befihigt (Experiment 2). Zwischen den beiden Kohlenstoffatomen im Athen-
molekiil befindet sich eine Doppelbindung. Einfachbindungen und Doppelbindung
zwischen Kohl ff: unterscheiden sich durch ihre Bindungsfestigkeit von-
inander. Im Ath lekiil muB deshalb ein besonderer Bindung: and vorliegen.
Das Kohlenstoffatom besitzt verschiedene Hybridisierungsméglichkeiten. So kénnen
sich @uch zwei 2p-Orbitale ‘mit dem einen 2s-Orbital kombinieren:

Kohlenstoffatom E EID

(Grundzustand): 1s? 25t 2px2py 2p;
Kohlenstoffatom @ ““
(angeregter Zustand): 1s* 2s' 2py2py 2p;
Kohlenstoffatom nnn
(sp®-hybridisierter Zustand): 1s2 h, hy hy 2p}

Bei der sp*-Hybridisierung ergeben sich drei 2sp2-Hybridorbitale sowie ein einfach
besetztes 2p,-Orbital. Die geometrische Form der sp2-Hybridorbitale dhnelt der der
sp®-Hybridorbitale (# Abb. 13), ihre riumliche Anordnung ist jedoch anders. Die drei
sp®-Hybridorbitale ordnen sich in einer Ebene an und schlieBen wegen ihrer Gleich-
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Abb. 20 und 21 Im trigonalen Val d des Kohl, ff: befinden sich die drei sp*-Hy-
bridorbitale in-einer Ebene. Das p-Orbital ist senkrecht zur Ebene der sp2-Hybridorbitale aus-
gerichtet. Die Tetraederstruktur des Kohlenstoffatoms gilt nicht fiir den trigonalen Valenzzustand

des Kohlenstoffatoms.

wertigkeit jeweils einen Valenzwinkel von 120° ein (trigonaler Zustand des Kohlenstoff-
atoms). Das 2p}-Orbital ist senkrecht zur Ebene der drei sp>-Hybridorbitale ausgerichtet,
da nur dann sein Verhiltnis zu allen Hybridorbitalen gleich ist (Abb. 20 und 21). @

Im Athenmolekiil befinden sich die Kohlenstoffatome im sp’-hybrldlslerten
Zustand.

Dem sp>-hybridisierten Kohlenstoffatom stehen fiir die Ausbildung von Bindungen zwei
qualitativ unterschiedliche Valenzorbitale zur Verfiigung: drei sp2-Hybridorbitale, ein
p-Orbital. .

Analog den Verhiltnissen in den Alkanmolekiilen sind im Athenmolekiil die Kohlen-
stoff-Wasserstoff-Bindungen o-Bindungen: sp®-s-o-Bindungen. Das dritte sp2-Hybrid-
orbital ist fiir die Ausbildung einer o-Bindung zwischen den Kohlenstoffatomen frei und
bildet eine sp-sp*-o-Bindung. Die zweite Bindung zwischen den Kohlenstoffatomen im
Athenmolekiil riihrt von einer neuen Art der Durchdringung der beiden einfach be-
setzten 2p,-Orbitale her.

x-Bindung 12

Fiir die Kombination zweier p-Orbitale sind prinzipiell drei Méglichkei b
(Abb. 22). Eine maximale Durchdringung ist nur bei der Anordnung der p- -Orbitale nach
Abbildung 22a zu erwarten, da wegen der groBen Aufenthaltswahrscheinlichkeit der
Elektronen in Richtung der Achsen auch die Durchdringung der Orbitale in dieser
Richtung am gréBten ist. Sind zwei p-Orbitale mit identischem Energieinhalt, aber ver-
schiedener Orientierung kombiniert, so ist das Kriterium einer maximalen Durchdrin-
gung nicht erfiillt (Abb. 22b). Eine Bindung kommt nicht zustande. @

Im Athenmolekiil besteht zwischen den beiden Kohlenstoffatomen bereits eine o-Bin-
dung. Sie bestimmt die Ausrichtung der anderen Orbitale und damit auch die Durch-
dringungsmoglichkeit zwischen den beiden nicht hybridisierten 2p,-Orbitalen
(/ Abb. 20 und 21). Die o-Bindung zwischen den Kohl, f: des Ath lekiil
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Wie groB ist der Valenzwinkel zwischen den sp®-Hybridorbitalen? (/ Anaglyphen zur Struktur
der Stoffe, S. 28)

Nennen Sie Molekiile, in denen eine p-p-o-Bindung vorhanden ist! ( Anaglyphen zur Struktur
der Stoffe, S. 22)

Welche Hybridorbitale des Kohlenstoffatoms sind an ihr beteiligt?

148t nur eine geringe Durchdringung der 2p,-Orbitale zu. Auch das Symmetrieelement
ist jetzt nicht eine Achse, sondern eine Ebene, die durch die Atomkerne hindurchgeht.
Das so entstehende Molekiilorbital wird als #-Orbital, die Bindung als x-Bindung be-
zeichnet (Abb. 23). Eine #-Bindung kann nur gemei mit einer ¢-Bindung auftreten.
Damit geht zugleich die Drehbarkeit zwischen den betreffenden Kohlenstoffatomen
véllig verloren (Abb. 24). Die Bindungsverhiltnisse im Athenmolekiil werden durch fol-
gende Strukturformel dargestellt: @)

H\C==C/H
W N\

Im Athenmolekiil sind zwischen den beiden Kohl ff: je ein 2sp?-
Hybrldorblul zu einer u-Blndung und je ein 2p,-Orbital zu einer x-Bindung
biniert. Die Kohl Wnserstoﬂ-!lndungen sind sp2-s-o-Bindungen.

A bind bei denen gleichzeitig eine o- und eine x-Bindung auftreten,

heiBen Doppelbindungen.

z z 1
z z z
X X X
y y y y y
¥
a b ¢ I
z z
X X
y y Ebene der

06-Bindungen

“Abb. 22 Bei p-Orbitalen bestehen unterschiedliche Durchdringungsméglichkeiten.

Abb.23 Durch die Lage der o-Bindungen im Molekiil ist die Richtung der m-Bindung fest-
gelegt. Die #-Bindung stellt eine flichensymmetrische Verteilung der Aufenthaltswahrschein-
lichkeit von n-Elektronen dar.
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Ebenen der
J-Bindungen

Abb. 24 Senkrecht zur Ebene der o-Bindungen ist die Ebene der n-Bindung ausgerichtet.

Die bei der z-Bindung im Vergleich zur ¢-Bindung vorhandene geringere Durchdrin-
gung der Valenzorbitale ist die Ursache dafiir, daB die Kohlenstoff-Kohlenstoff-Doppel-

g leick als die Kohl ff-Kohlenstoff-Einfachbindung reagiert. Die n-Elek-
tronen lassen sich unter dem EinfluB geeigneter Reaktionspartner leicht verschieben, so

daB sich entweder ein polarer oder ein radikalischer Zustand ausbilden kann:
H\® ? M LN

N
H H H H

Die Addition von Brom an Athen (*Experiment 2) verliuft iiber mehrere Stufen: D)@

Brl ——s |Er®+ IB_rIe

IBr-

H H )Brl
N, e A\

el +E ——  e—C-H
W\ !
e T ¢ 1Bl tarl

C—C—H+Bil = H-C—C—H
Wl [

H HoOH

Bindungszustand im Butadien- und Athinmolekil 13
Butadienmolekiil

Ihind. hal

In den Molekiilen von Butadien-(1.3) ist eine konjugierte D
Die vier Kohlenstoffatome in den Molekiilen von Butadlen (1 3) beﬂnden smh im sp2-hy-
bridisierten Zustand. Zwischen den Kohlenstoffatomen 1 und 2 sowie 3 und 4 treten

30



® ©@®6

Wie kann man Doppelbindungen nachweisen?
Erliutern Sie das Wesen der Additionsreaktion an einem selbstgewihiten Beispiel!

Vergleichen Sie die Bind hil im Butadi lekiil mit denen im Athenmolekiil!
(V2 Anaglyphen zur Struktur der Stoffe, S. 30)

Stellen Sie die Reaktionsgleichungen fiir die 1.4-Addition und die 1.2-Addition von Brom an
Butadien-(1.3) auf!

Nay A
H\é é/c—c\
W

jeweils eine g und eine 7-Bindung auf. Die Bindung zwischen den Kohlenstoff-
atomen 2 und 3 miiBte dann eine o-Bindung sein. Aus dem Modell des Butadienmolekiils
ist jedoch ersichtlich, daB alle vler 2p,-Orbitale einander durchdringen kénnen

Rind

(Abb. 25). ®
Ebenso wie beim Athan gibt es auch vom Butadienmolekiil angeregte Strukturen:
N H o M H M
H c—c/ Se—e/ H Ne—el
\(ci:)—c/ “H \?—c/ H \é—c/ Ny
W Ny e Pl

Das chemische Verhalten des Butadiens liBt sich aus den Bindungsverhiltnissen in
seinen Molekiilen erkliren. Butadien reagiert mit Haldgenen vornehmlich unter
1.4-Addition, aber auch durch 1.2-Addition.

Die Additionsreaktion des Butadiens mit Brom verliuft iiber folgende Stufen: @

H,C=CH—CH=CH, H,C=CH—CH=CH,
@ @
HyC — CH=CH — CH, HC — CH— CH=CH,
Br Br
HEG— CH=CH—CH, HiG — CH— CH= CH,
Br Br Br Br
1.4-Addition 1.2-Addition

Abb. 25

Die #n-Orbitale im Butadien-
molekiil befinden sich ober-
halb und unterhalb der Ebene
der g-Bindi
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¥ Abb. 26

Im digonalen Valenzzustand
enthilt das Kohlenstoffatom
ein sp-Hybridorbital und
p- Orbitale zwei p-Orbitale.

Hybridorbital

Athinmolekiil

Im Athinmolekiil sind die beiden Kohlenstoffatome durch eine Dreifachbindung mit-
einander verkniipft.

H—C = C—H

‘Die Reaktionsfihigkeit des Athins [iBt darauf schlieBen, daB im Athi lekiil nicht nur

o-Bindungen vorliegen. Neben der sp®- und sp?-Hybridisierung besteht fiir das Kohlen-
stoffatom noch die Méglichkeit zur sp-Hybridisierung. D @ @

Kohlenstoffatom ; “““

(sp-hybridisierter Zustand): 1s? hy h, 2p)2p}

Die Achsen der beid:1 sp-Hybridorbitale fallen derart zusammen, daB ihre Richtung
einander entgegengesetzt ist (digonaler Zustand des Kohlenstoffatoms). Der Winkel
zwischen ihnen betrigt 180°. Die beiden unverinderten 2p-Orbitale ordnen sich sowohl
zueinander als auch zu den beiden Hybridorbitalen senkrecht an, da nur so eine maxi-
male Symmetrie gegeben ist (Abb. 26).

Im Athmmolekul erfolgt die Durchdrmgung je eines sp-Hybridorbitals zur sp-sp-o-
Bindung zwischen den Kohl Bindungen werden ebenfalls zu den beiden
Wasserstoffatomen ausgebildet. Die zwei 2p-Orbitale treten padrweise zu Molekiil-
orbitalen zusammen. Ihre ‘Anordnung ist sowohl zueinander als auch zur Kernverbin-
dungslinie der Kohl: f: senkrecht, so daB n-Bindungen vorliegen (Abb. 27).
Die Dreifachbindung im Athi lekiil setzt sich daher aus einer o-Bindung und zwei
a-Bindungen zusammen. i

Im Athi lekiil sind zwischen den beiden Kohl: ffat: je ein 2sp-Hy-
brldorbltal zu einer o-Bindung und je zwei 2p-Orbitale zu zwei x-Bindungen
biniert. Die Kohl ff-Wasserstoff-Bindungen sind sp-s-o-Bindungen.
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O] Informieren Sie sich iiber die hti physikalischen und ch hen Eig haften des Athins!
Erlautern Sie die analoge SchiuBfolgerung fiir das Athen!
8 8 g
® Leiten Sie diesen Vorgang, ausgehend vom nichtangeregten Kohl ff: ab! (/ Anaglyphen
zur Struktur der Stoffe, S. 22)
@  Wer stellte die erste Benzolformel auf, die auch noch heute aus ZweckmaBigkeitsgriinden viel-
fach benutzt wird? :
® Vergleichen Sie das Ergebnis der Reaktion von Brom mit Benzol mit der bei Athen beziehungsweise
Athin!
® Unter welchen Umstinden ist eine glatte Addition von Wasserstoff méglich? Welche Verbindung
entsteht bei der vollstindigen Hydrierung von Benzol?
Ebenen der 6-Bindungen
Ebene der T-Bindung
Abb. 27 Die Lage der o- und #-Bindungen fiihrt zu einer linearen Anordnung
der Atome im Athinmolekiil.
Aromatischer Bindungszustand 14
3
'Y Etwas Benzol wird mit der doppelten Menge Bromwasser versetzt und geschiittelt.
4
v Benzol, Eisenfeilspine und trockenes Brom werden im Reagenzglas leicht erwirmt.

Benzol C4H, ist die einfachste aromatische Verbindung. Das B Imolekiil b ht aus
sechs ringférmig angeordneten Kohlenstoffatomen, an die jeweils ein Wasserstoffatom
gebunden ist. @ ®

Jedes Kohlenstoffatom befindet sich im.sp?-hybridisierten Zustand. Zwischen zwei
Kohlenstoffatomen tritt eine sp-sp?-o-Bindung auf. Da der Winkel zwischen zwei
Kohlenstoffatomen 120° betrigt und die sp®-Hybridorbitale in einer Ebene angeordnet
sind, kommt es im B Imolekiil zur Ausbildung eines eb regelmiBigen Sechs-
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ecks. Das dritte 2sp*-Hybridorbital eines jeden Kohlenstoffatoms bildet jeweils mit
einem Wasserstoffatom eine sp? Bindung. Jedem Kohl f: steht nun noch
das 2p,-Orbital zur Verfiigung. Diese sechs einfach besetzten 2p,-Orbitale filhren nicht
zu drei Doppelbindungen im B | kiil, vielmehr k es zu einer Durchdrin-
gung dieser Orbitale unter Bildung eines x-Elektronensextetts (Abb. ,28 und 19) [0)
Zur Kennzeichnung der Struktur des B Is werden folgende Formeln b

Die linke Formel mit dem eing en Ring sy t das n-Elektr t

zutreffender als die an isolierte Doppelbindungen erinnernde Darstellung in der rechten
Formel.

£ g

Abb. 28 Die o-Bindungen zwischen den Kohl und zwischen den
Kohl ff- und Wasserstoff: des B Imolekiils liegen in einer Ebene.
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