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Orbitalmodell der Atomhiille

Bestandteile der Atome 1
Die Atome bestehen aus dem A n und der Atomhiille. Im Atomkern befinden sich
die Protonen und Neutronen. Der Kern des Wasserstoffatoms besteht lediglich aus
einem Proton. Die Protonen sind positiv geladen und bedingen die Kernladung des
Atoms. Die Anzahl der Protonen eines Atoms ist gleich der Kernladungszahl des be-
treffenden Elements. Die Neutronen haben keine elektrische Ladung. @ @ (/ S. 9)
Im Atomkern ist fast die gesamte Masse des Atoms konzentriert. Protonen und Neutronen
haben die angendherte relative Masse 1. lhre Anzahl ergibt die gerundete relative
Masse des Kerns. Die Summe der Protonen und Neutronen wird Massenzahl genannt.
Die absoluten Atommassen sind sehr klein (A = 10-24..-10-22 g). Deshalb wird
fur chemische Berechnungen die relative At von El ten verweéndet.
Die chemischen Eigenschaften der El te werden haupiséchlich durch die Elektronen
in der Atomhiille bestimmt. Die Anzahl der Elektronen in der Atomhille ist gleich der
Protonenanzahl des betreffenden Atoms im Atomkern.

Die Elektronen sind in der Atomhiille nach ihrem Energieinhalt geordnet. Elektronen
mit gleichem oder nah gleichem Energieinhalt werden zu einer Elektronenschale
zusammengefaBt und einem Energieniveau zugeordnet. Die Elektronenschale ist der
Raum des wahrscheinlichsten Aufenthalts der betreffenden Elektronen. @ @ ® (/S.9)
Die chemischen Eigenschaften der Hauptgruppenel te werden durch die AuBen-

elektronen bestimmt. Bei den Nebengruppenelementen haben neben den AuBen-
elektronen der Atome auch andere Elektronen EinfluB auf die chemischen Eigen-
schaften.

Abb.1 Das Elekiron im Wasserstoffatom
hat im Grundzustand des Atoms das Energie-
niveau der 1. Schale. Bei Energiezufuhr geht
das Wasserstoffatom aus dem Grundzu-
stand in angeregte Zustinde iber.




Diejenige Besetzung der Elektronenschalen mit Elektronen, die dem geringsten Energie-
inhalt entspricht, wird als Grundzustand des Atoms bezeichnet. Die Elektronen der
einzelnen Niveaus kénnen jedoch bei Energiezufuhr einen anderen Energieinhalt er-
reichen, die Elektronen gehen dabei in andere Elekironenschalen Uber. Aus dem
Grundzustand werden die Atome in angeregte Zustéinde ibergefihrt. Bei weiterer
Energiezufuhr erfolgt schlieBlich die Abspaltung eines oder mehrerer Elektronen aus
dem Atom (Abb. 1, 5.7). ®

Bedeutung von Modellvorstellungen
in der wissenschaftlichen Forschung 2

Die Voraussetzung zur genauen Beschreibung der Struktur chemischer Verbindungen
und damit zur Erkldrung vieler chemischer Reaktionen ist eine moglichst exakte Be-
schreibung der Elektronen in der Atomhille eines Atoms und der Wechselwirkung der
Elektronen mit den Elektronen anderer Atome. Aus theoretischen Uberlegungen und
experimentellen Untersuchungen folgt, daB es nicht madglich ist, Ort und Impuls eines
Elektrons gleichzeitig genau zu bestimmen (Heisenbergsche Unbestimmtheitsbeziehung).
lede experimentelle Beeinflussung des Elektrons, etwa in Art einer »Momentaufnahme"’,
fuhrt im Augenblick der Einwirkung auf das Elektron zu einer Verénderung entweder
seines Ortes oder seines Impulses, weil das zu beobachtende Teilchen und das Mittel zur
Beobachtung (z. B. ein Lichtblitz) miteinander in Wechselwirkung treten (7 Physik,
Lehrbuch fir Klasse 11, S. 47). Hinzu kommt noch, daB das Elektron nicht nur als
Teilchen, sondern auch als Welle aufzufassen ist (Lovis de Broglie, 1924). Trotzdem
sind Aussagen iber die Atomhiille méglich. Hierzu dienen Modellvorstellungen.
Ein Modell bildet die Abstraktion des vorhandenen Wissens auf einem bestimmten
Gebiet. Mit dem Modell kann die Vielfalt der Probleme des betreffenden Systems ver-
einfacht dargestellt werden. Unwesentliches wird fortgel Widersprechendes ist
auszusondern. Da das Modell iiber seine gesicherten Grundlagen hinaus keine weiteren
Aussagen ermaglicht, regt es zu weiterer Forschung an und trdgt auf diese Weise dazu
bei, daB es spdter durch ein besseres Modell ersetzt wird, das mehr aussagt, mehr
erkldrt und zu neuen Fragen anregt. Diese Grundsitze gelten allgemein fir die Dar-
stellung der objektiven Realitét in Modellen. Modelle haben somit eine groBe Bedeutung
fur den wissenschaftlichen ErkenntnisprozeB. @ 4

Die Entwicklung moderner Vorstellungen iiber den Bau der Atome wurde eingeleitet,
als 1912 der englische Physiker Ernest Rutherford das Kern-Hiille-Modell des Atoms
aufstellte.

Der dénische Physiker Niels Bohr schrieb 1913 den Elektronen in der Atomhille be-
stimmte Kreisbahnen zu, die durch ihre unterschiedliche Energie gekennzeichnet
waren. Sein Modell gestattete es, viele physikalische Beobachtungen am Wasserstoff-
atom zu erkldren. Es versagte jedoch bei der Anwendung auf Atome anderer Elemente.
Auch gewisse Verfeinerungen, die am Bohrschen Atommodell in der Folgezeit vor-
g wurden, | ten dessen Mdngel nicht beseitigen. Die Griinde hierfiir sind
prinzipieller Natur. Es zeigte sich, daB im Bereich der Mikrophysik eine Reihe von
GesetzmaBigkeiten gilt, die in der Makrophysik praktisch keine Bedeutung hat.
Vorstellungen des deutschen Physikers Werner Heisenberg und des franzésischen
Physikers Louis de Broglie fihrten zu der Erkenntnis, daB zwischen dem Bereich der
Makrophysik einerseits und dem Bereich der Mikrophysik andererseits keine grund-
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Welche Erscheinung konnte durch die Entdeckung der Neutronen erkldrt werden?

Weshalb sind Kernladungszahl und Ord hl gleichgroB?
Vergleichen Sie die h der Elektr: halen mit der B b der Energieniveaus!
Wie gro8 ist die le Aufnahmefdhigkeit der Inen Elekir halen?

Zeichnen Sie die Energieniveauschemas fir die Atomhiille von Atomen der Elemente Bor, Fluor,
Kalium, Phosphor und Kalzium!

Zeigen Sie an einem Energieni h die Méglichk fir den Ubergang des Wasserstoff-
atoms aus dem Grundzustand in angeregte Zustdnde!

N Sie Beispiele fir die A dung von Model llungen in Natur und Gesellschaft!
Welches Experiment filhrte in seiner richtigen Ausdeutung durch Rutherford zur Aufstellung des
Kern-Hille-Modells fiir das Atom?

Vergleichen Sie das Atommodell von Rutherford mit dem Atommodell von Bohr! (* Physik, Lehr-
buch fiir Klasse 11, S. 60)

sétzlichen Unterschiede bestehen. In Abhdngigkeit von der Masse der Teilchen existiert
ein kontinuierlicher Ubergang zwischen den beiden Bereichen der Physik.

Auf der Grundlage dieser Uberlegungen und weiterfihrender Untersuchungen wurden
von Heisenberg, dem deutschen Physiker Pascal Jordan sowie dem osterreichischen
Physiker Erwin Schrédinger 1925 bis 1926 mathematische Modelle fir die Wechselwir-
kung zwischen Protonen und Elektronen im Atom entwickelt. Die dadurch moglich
gewordene exakte Beschreibung der Atome und Molekiile erfolgt durch das quanten-
mechanische Atommodell.

Das q hanische At dell erméglicht es, auf der Basis spektroskopischer
Untersuchungen durch die Ldsung von Wellenfunktionen (Schrédinger-Gleichung)
Energie und Aufenthaltswahrscheinlichkeit von Elektronen zu berechnen.

Das theoretische Modell von Heisenberg ist sehr abstrakt und nicht zu veranschaulichen.
Deshalb werden auf der Grundlage des quantenmechanischen Atommodells verein-
fachte Vorstellungen an Hand von Orbitalmodellen erkldrt. Bei der Interpretation der
Orbitalmodelle muB jedoch dariber Klarheit bestehen, daB auch die gegenwartig
benutzten Modellvorstellungen eine tiefere Ausdeutung und damit weitere Vervoll-
kommnung erfahren werden.

Das Wissen Uber den Atombau wird durch neue Entdeckungen stindig erwei-
tert. Zur Beschreibung der vielfiltigen Zustandsformen der Materie kommen

i bessere Modellvo! lungen zur An dung. Sie sind zugleich Aus-
gangspunkt fir die weitere wi haftliche Forschung.
Aufenthaltswahrscheinlichkeit der Elekironen -3

Aus experimentellen Untersuchungen und der Unbe\sﬁmmohelvsbeziehung folgt, daB
der Weg eines Elektrons um den Kern prinzipiell nicht verfolgt werden kann. Es ist
aber mdglich, Rdume um den Atomkern zu ermitteln, in denen sich Elektronen mit
groBter Wahrscheinlichkeit aufhalten. Fir das Wasserstoffatom ist es gelungen, diese
Réume fir die Aufenthaltswahrscheinlichkeit auf der Grundlage experimenteller
Ergebnisse zu berechnen. Zur Veranschaulichung dient ein Gedankenexperiment.



Abb. 2 Das Elektron im Wasserstoffatom kann ~ Abb. 3 Die  Wahrscheinlichkeitsdichte des
sich zu verschiedenen Zeitpunkten in unter- Elektrons nimmt mit zunehmendem Abstand
schiedlicher Entfernung vom Atomkern auf- vom Atomkern ab.

halten.

Es wird angenommen, daB fir das Elektron im Wasserstoffatom in gleichen Zeit-
bstdnden eine exakte Besti g der Entfernung méglich ist. Der Abstand vom Atom-
kern wird jeweils durch einen Punkt gekennzeichnet. Auf diese Weise entsteht eine
Anzahl von Einzelbildern, auf denen das Elektron jeweils in unterschiedlicher Entfer-
nung vom Kern und in unterschiedlicher Richtung in der Ebene zu finden ist. Avf Grund
dieser statistischen Betrachtung kann nur die Wahrscheinlichkeit angegeben werden,
das Elektron in diesem oder jenem Abstand vom Atomkern anzutreffen. Eine Entschei-
dung, ob sich das Elektron zu einem Zeitpunkt an einem ganz bestimmten Ort im Raum
befindet, ist nicht méglich. Fir das Elektron des Wasserstoffatoms im Grundzustand
ergibt sich bei Beriicksichtigung der spektroskopischen Untersuchungsergebnisse ein
kugelférmiges Gebilde, das nach auBen nicht scharf begrenzt ist (Abb. 2).
Die Méglichkeit, ein Elektron im Raum anzutreffen, wird als Aufenthaltswahrschein-
lichkeit bezeich Die Wahrscheinlichkeit, ein Elektron an einem bestimmten Ort im
Raum anzutreffen, ist unterschiedlich. Die unterschiedliche Schwérzung gibt die unter-
schiedliche Wahrscheinlichkeitsdichte des Elekirons wieder. Unter der Wahrschein-
lichkeitsdichte ist die Wahrscheinlichkeit zu verstehen, mit der sich ein Elektron in
infinitesimalen Vol inheiten im Raum um den Atomkern befindet. Die Wahr-
scheinlichkeitsdichte ist in der Néhe des Kerns relativ groB, weil die Anzahl der Volu-
meneinheiten klein ist (Abb. 3).
Zur anschaulichen Beschreibung der Aufenthaltswahrscheinlichk it eines Elektrons
wird die radiale Wahrscheinlichkeitsdichte verwendet. Sie ergibt sich nach dem
obigen Gedankenexperiment aus der Hdufigkeit, mit der ein Elektron _in einem be-
stimmten Abstand vom Kern anzutreffen ist. Die radiale Wahrscheinlichkeitsdichte des
Elektrons vom Wasserstoff im Grund d hat im Abstand r, = 0,53 10-% cm
vom Atomkern ein Maximum, weil zwar die Wabhrscheinlichkeit, das Elektron in einer
der Volumeneinheiten anzutreffen, exponentiell mit dem Kernabstand abnimmt, die
Anzahl der Volumeneinheiten aber mit r® wichst (Abb. 4).
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Begriinden Sie den unterschiedlichen Verlauf der radialen Wahrscheinlichkeitsdichre des Elektrons
im Wasser im Gri d und im angeregten Zustand!

Informieren Sie sich iiber das GroBenverhdltnis zwischen Kern und Hiille von Atomen!

Die bisherigen Ausfiilhrungen beziehen sich auf das Wasserstoffatom im Grundzustand.
Das Elektron im Wasserstoffatom kann jedoch bei Energiezufuhr von auBen héhere
Energieniveaus besetzen. Im einfachsten Fall ergeben sich fir den Verlauf der radialen
Wahrscheinlichkeitsdichte als Funktion des Abstands vom Kern zwei beziehungsweise
drei Maxima (Abb. 5 und 6). Aus den bisherigen Betrachtungen wird deutlich, daB
Atome nach auBen hin keinen scharfen AbschluB haben. Fir das Wasserstoffatom im
Grundzustand wird als Grenze fir die Aufenthaltswahrscheinlichkeit des Elektrons der
Radius r = 1,4+ 10-* cm (gerechnet vom Atommittelpunkt) gewdhlt. Der entsprechende
Raum wird als Orbital bezeichnet. ()

Das Wort Orbital bedeutet sinngemdB ,,bahnartiger Zustand*‘. Damit ist dieses Wort

zur Kennzeichnung der Rdume fir die gréBte Aufenthal heinlichkeit von Elek-
tronen nicht exakt. Es wird jedoch allgemein verwendet.
Als Orbitale werden die Ré im Atom bezeichnet, in denen die Aufenthalts-

wahrscheinlichkeit der Elektronen am gréBten ist.

Abb. 4, 5,6 Die Aufenthaltswahrscheinlichkeit
des Elektrons im Wasserstoffatom kann durch
die radiale Wahrscheinlichkeitsdichte veran-
schaulicht werden. Das Maximum der radialen
Wahrscheinlichkeitsdichte liegt im Grundzu-
stand und im angeregten Zustand bei verschie-
denen Abstinden vom Kern des Wasserstoff-
atoms. -

1



Orbitale 4
s-, p-, d- und f-Elektronen

Bei den Elektronen der 2., 3. und 4. Schale wurden experimentell feinere Unterschiede
im Energieinhalt gefunden. Diese Energieniveaus lassen sich deshalb in Unterniveaus
aufteilen. Zur Bezeichnung der Unterniveaus dienen die Buchstaben s, p, d und f.
Diese Bezeichnungen sind historisch entstanden und von wsharp®, ,,principal®, , diffus",
wfundamental* abgeleitet. Die Wortwahl ist aus der h tigen Sicht ohne physikalisct
Bedeutung. Die Elektronen, deren Energieinhalt den Unterniveaus entspricht, werden
s-, p-, d- beziehungsweise f-Elektronen g t. In den B b gen fir die einzel-
nen Elektronen ist auBerdem die Nummer des Energieniveaus enthalten (Tab.1).

Tabelle1 Zuordnung der s-, p-, d- und f-Elektronen zu Energieniveaus

Nummer maximale [\ Aufteilung Bezeichnung
des Energie- Elektronenanzahl der Elektronen der Elektronen
niveaus
1 2 2 1s
2 8 2 2
6 2p
3 18 2 3s
A 6 3p
10 3d
4 32 2 4s
6 4p
10 4d
14 4f

Aus Tabelle 1 folgt zugleich die maximale Anzahl der Elektronen, die den s-, p-, d-
beziehungsweise f-Niveaus — bhéngig' von der N des Energieniveaus —
zugeordnet werden kann. D @

Bei den Elektronen kénnen s-, p-, d- und f-Elektronen unterschieden werden.

s-, p-, d- und f-Orbitale

Die Berechnung der Rdume fiir die Aufenthaltswahrscheinlichkeit der Elektronen ist
fir die Atome mit mehreren Elektronen exakt nicht dglich, da der mathematisch

Aufwand zu groB wird. Durf:h eine Verallgemeinerung der Berechnungen fir das
Orbital des Wasserstoffatoms 'sind aber zusammen mit experimentellen Ergebnissen’
sehr genauve Aussagen iber die Aufenthaltswahrscheinlichkeit der Elektronen von
Atomen mit mehreren Elektronen méglich. Ebenso wie beim Wasserstoffatom wird auch
fur die Atome anderer El te die Aufenthal hrscheinlichkeit der Elektronen in
den einzelnen Schalen durch entsprechende Orbitale gekennzeichnet. Die betreffenden
Orbitale werden s-, p-, d- und f-Orbitale genannt. Jedes Orbital kann maximal 2 Elek-
tronen enthalten. Fur die beiden Elektronen der 1. Schale gibt es ein s-Orbital, fir die
8 Elektronen der 2. Schale ein s- und drei p-Orbitale, fiir die 18 Elektronen der 3. Schale

12
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Wieviel 2p-Elektronen besitzt das Kohlenstoff-, Sauerstoff- beziehungsweise Neonatom?

Welche Atome haben auBer den Elektronen der 1. und 2. Schale jeweils noch zwei 3s-Elektronen?
Welches Atom enthdlt daneben noch fiinf 3p-Elektronen?

Zeichnen Sie die drei p-Orbitale eines Energieniveaus sch isch in ein Koordi Y und
bezeichnen Sie die Achsen!
Andert sich das Energieniveau der p-Elektronen, wenn die B hnung der Koord h
beispielsweise durch Drehung vertauscht wird? Begriinden Sie Ihre Antwort!
1
Abb.7 Dies-Elektronen befindensich in kugel-

Y férmigen Orbitalen. Die Orbitale von p-Elek-
tronen sind in den drei Richtungen des Raumes
ausgebildet.

X
1
7 1
Y Y y
X X X

neben dem einen s- und den drei p-Orbitalen noch fiinf d-Orbitale. Bei der 4. Schale
kommen zu diesen Orbitalen noch sieben f-Orbitale hinzu (, Elektronenkatalog am
Anfang des Buches).

In den verschied Schalen ké die Elektronen unterschiedliche Orbitale
besetzen. Je nach Anzahl der Elektronen in der betreffenden Schale sind das
neben einem s-Orbital jeweils drei p-, finf d- und sieben f-Orbitale.

Die Aufenthaltsrdume der p-, d- und f-Elekironen nehmen kompliziertere Formen als die
s-Orbitale an (Abb. 7). Die drei méglichen p-Orbitale einer Schale sind energetisch
gleichwertig, nur ihre Ausrichtung im Raum ist verschieden. Entsprechend der Richtung
der Koordinaten erfolgt die Bezeichnung der betreffenden Orbitale als py-, p,- und p,-

Orbital. @ ® .
13



Mit Hilfe des quant hanischen At dells ko die méglichen Energieniveaus
und die Aufenthaltswahrscheinlichkeit fir alle Elektronen berechnet werden. Dabei ist
es unerheblich, wieviel Elektronen zur Besetzung der betreffenden Orbitale vorliegen.
Im Modell werden auch die unbesetzten Orbitale beriicksichtigt. Nicht besetzte Orbitale

spielen bei der chemischen Bindung mit anderen Atomen eine groBe Rolle.

Elektronenkonfiguration der Atome in den Elementen 5

Die Besetzung der einzelnen Orbitale mit Elektronen erfolgt nach steigendem Energie-
inhalt der Elektronen. Jedem Orbital entspricht ein Unterniveau im Energieniveau-
schema. Die Reihenfolge der Niveaus im Energieniveauschema folgt aus umfangreichen
experimentellen Untersuchungen. So haben die Elektronen des 4s-Niveaus einen ge-
ringeren Energieinhalt als die Elektronen des 3d-Niveaus (Abb. 8). Der Einbau der 4s-
Elektronen erfolgt noch vor der Auffillung der 3d-Orbitale. Da das 3d-Niveau niedriger
als das 4p-Niveau liegt, werden bei einer weiteren Besetzung mit Elektronen zundchst
die 3d-Orbinate aufgefiillt. So folgen im Periodensy der El auf das Kalzium
Elemente, bei denen 3d-Orbitale in.den Atomen mit Elektronen aufgefiillt werden. Auch

Abb.8 Die Energieniveaus
kénnen in Unterniveaus ge-
gliedert werden. Fir die
Besetzung der Orbitale ist
die Reihenfolge im Energie-
niveauschema entscheidend.

At, Neb. I "

von I

in den sind die Elektronen nach dem geringsten

Energieinhalt ungeordnei.ﬁ Damit kann das Periodensy der El te aus der
Besetzung der Orbitale in der Atomhiille der betreffenden Elemente abgeleitet werden.
DO@® ‘

Aus magnetischen Messungen folgt, daB energetisch gleichwertige Orbitale jeweils erst
mit einem Elektron besetzt werden.
Das wird symbolisiert durch gleichgerichtete Pfeile in Rechtecken.

Besetzung der 2p-Orbitale mit jeweils einem Elektron

Enthalten alle Orbitale des gleichen Unterniveaus ein Elektron, so kann jedes Orbital

14
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Welche Orbitale sind in den Atomen der Elemente Argon, Kalium und Kalzium besetzt?

Zeichnen Sie das Energ| fir das Sk
dem Kalziumatom neu hinzug Elektron hervor!

! Heben Sie dabei das gegeniiber

Bei welchen Elementen sind die 3d-Orbitale der Atome mit zehn Elektronen voll besetzt?

Die Atome welcher Elemente haben im Grund d die folgende Elekir konfiguration:
a) 1s? 252 2p® 3s' b) 1s? 252 2p® 3s? 3p' ) 1s? 252 2p® 3s? 3p* 3d* 4s??
Geben Sie die Symbole der Elekir konfiguration des Galli an!

mit einem zweiten Elektron besetzt werden. Fiir doppelt besetzte Orbitale erfolgt die
Ver haulichung durch entgegengesetzte Pfeile.

]
2s 2p

Besetzung des 2s-Orbitals und eines 2p-Orbitals mit zwei Elekironen,
Besetzung von zwei 2p-Orbitalen mit einem Elektron

Dadurch ergibt sich eine anschauliche Darstellung der Elektronenkonfiguration der
Atome von Elementen (Tab. 2, S. 16).

Die Anordnung der Elektronen eines Atoms in den einzelnen Orbitalen wird
als Elektronenkonfiguration bezeichnet.

Die Elektronenkonfiguration wird in Form von Symbol ben. B wird
stets mit der Nummer der Elektronenschale, es folgt das Orblmlsymbol Die Anzahl der
vorhandenen Elektronen in den Orbitalen wird als hochgestellte Zahl angegeben. @ ®

1s? 252 2p?
Elektr figuration des Kohlenstoff
Wiederholung und Ubung 6

1. Informieren Sie sich iber den Durchmesser des Wasserstoffatoms und dessen Ver-
héltnis zur GroBe des Protons! Wie groB wire der Kerndurchmesser, wenn ein
Durchmesser des Wasserstoffatoms von 360 m (Hohe des Berliner Fernsehturms)
angenommen wiirde?
. Vergleichen Sie den Vorgang der lonisierung mit dem Vorgang der Anregung von
Elektronen durch Energiezufuhr am Beispiel des Wasserstoffatoms!
3. Geben Sie die Elektr konfiguration von A folgender El te an: Helium,
Beryllium, Bor, Sauerstoff, Neon! ’

4. Zeigen Sie am Beispiel der Ablosung der Modellvorstellungen von Rutherford und
Bohr durch das q he A dell die Bed. g von Modellvorstel-
lungen im ErkennlnlsprozeB!

[
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Tabelle 2  Elektronenkonfiguration von Atomen im Grundzustand

Element- Besetzung der Orbitale Elektronen-

symbol konfiguration

H [I [ 15t
1s

He 1s?
1s

L E 1s? 2"
1s 2

Be 152 22
1s 2

] ] 7T ERp
s 2 2p
1s 2s 2p

oo (M T o g
1s 2 2p

° m[. 152 252 2pt
1s 2s 2p

F 15 257 2p8
1s 2s 2p

v |11 o g
1s 2s 2p

Na @ @ mm 1s? 2s* 2p¢ 3s'
1s 2s 2p 3s

Mg m @ 1s? 2s* 2p¢ 3s?
1s 2s 2p 3s
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Atombindung

Die Bindung zwischen Atomen oder lonen kann durch Atombindung, | beziehung
oder Metallbindung erfolgen. Zwischen diesen Grenzfdllen der chemischen Bindung
gibt es verschiedene Ubergangsformep. Viele Eigenschaften der Elemente und Ver-
bindungen kénnen durch die Elektronenkonfiguration der Atome in den betreffenden

Elementen erkldrt werden. Zur Ver: haulichung der Bindung hdltnisse in Mole-
killen sind Orbitalmodelle der Atome und Molekiile geeignet. Die Orbitalmodelle er-
Sglichen das Verstdndnis fir die Atombindung in Molekiilen anorganischer und orga-

nischer Verbindungen.

Bindungsverhdltnisse im Wasserstoffmolekil 7

Die Rdume fiir die groBte Aufenthaltswahrscheinlichkeit von Elektronen in Atomen wer-
den Atomorbitale genannt. Atomorbitale, die nur ein Elekiron enthalten, kénnen ein
weiteres Elektron aufnehmen. Treten zwei Wasserstoffatome miteinander in Wechsel-
wirkung, so wird die Besetzung der Atomorbitale dadurch erreicht, daB die beiden
1s-Orbitale einander durchdringen (Abb. 9). Folge dieser Durchdringung ist die Ver-
bindung der Wasserstoffatome zum Wasserstoffmolekiil. Es kommt zur Ausbildung
eines Molekilorbitals.

Die gegenseitige Durchdringung von Atomorbitalen fihrt zu Molekilorbi-
talen.

In diesem Molekiilorbital gehdren die zwei Elektronen zu beiden Atomkernen, das
Molekilorbital stellt eine andere Qualitét als die bloBe Addition der urspringlichen
Atomorbitale dar. Das Molekilorbital im Wasserstoffmolekil ist rotationssymmetrisch
zur Verbindungslinie zwischen den beiden Atomkernen gebildet. Die Aufenthalt:

s-Orbital s-Orbital s-5-Bindung

Abb. 9 Das Molekiilorbital des Wasserstoffmolekils Ist aus zwel 1s-Orbitalen hervorgegangen.

2 (031157 ’ 17
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Atomorbital Atomorbital Molekillorbital

Abb. 10 Aus den Atomorbitalen der beiden Wasserstoff entsteht ein Molekiilorbital.

wahrscheinlichkeit fir die beiden Elektronen im Molekilorbital ist zwischen den Atom-
kernen am gréBten. AuBerhalb dieses Bereiches besteht ebenfalls eine gewisse Wahr-
scheinlichkeit fir den Aufenthalt der beiden gemeinsamen Elektrorien (Abb. 10). In den
weiteren Abbildungen wird auf die Darstellung solcher Molekiilorbitale verzu:hte!. um
die Durchdringung der Atomorbitale deutlicher zeigen zu kénnen.

Bei der Durchdringung von zwei s-Orbitalen k es zur Ausbildung einer
s-s-Bindung.

Eine Bindung zwischen mehreren Atomen ist nur dann zu erwarten, wenn die Elektronen
in den Molekilorbitalen einen geringeren Energieinhalt als in den Atomorbitalen be-
sitzen. Bei der Durchdringung von Atomorbitalen wird Energie abgegeben. Diese
Bindungsenergie ist um so gréBer, je stirker die Durchdringung ist. Die vollstdndige
Durchdringung der Atomorbitale wird allerdings durch die AbstoBung der gleich-
geladenen Atomkerne verhlnden. so daB bei der gegenselhgen Anndherung von
At die Bind gie ein Maxi durch

g

Bindungen, die als Folge der Durchdringung von Orbitalen auftreten, heiBen
Atombindungen.

PRV,

Eine Atombindung zwischen zwei A wird am durch einen Strich
zwischen den beiden Elementsymbolen dargestellt. Der Strich kennzeichnet die beiden
Elektronen des Molekilorbitals. D @ @ @

Wasserstoffmolekil H—H

o-Bindung . 8

Die Atombindung im Chlormolekil ist ein Beispiel fir die Durchdringung von p-Orbi-
talen. Im Chloratom liegt folgende Elektronenkonfiguration vor:

[OJCRY]

1] [0 MR [®] [BI60]

1s? 2s®  2p;2p; 2p; 3s?  3px3p; 3p;

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

3p,-0rbuole zweier Chloratome enmeht das Molekilorbital des Chlormolekiils. Die
fenthal heinlichkeit der bindenden Elektronen im Chlormolekiil ist wie beim

Wasserstoffmolekiil zwischen den Atomkernen am gréBten (Abb. 11).

18
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Erldutern Sie die lonenbeziehung an einem Beispiel!
Kennzeichnen Sie das Wesen der Metallbindung!

Wie erfolgt die Kennzeichnung eines doppelt besetzten Orbitals? (,* Anaglyphen zur Struktur der
Stoffe, S. 22)

Vergleichen Sie die Darstellung der bindung auf der Grundlage des Orbitalmodells in den
Abbildungen 9 und 10! (/5. 17 und 18)

Informieren Sie sich an Hand von Tabelle 2 (/* S. 16) iber die Elektronenkonfiguration der Atome
von Elementen, die nur einfach besetzte p-Orbitale haben!

Geben Sie die Elek konfiguration des B in Sy len an!

Welche Atome besitzen Oktettkonfiguration? Welches Atom besitzt dieselbe Elektronenkonfi-
guration wie das Chlorid-lon?

Warum kann zwischen zwei Atomen nur eine 0-Bindung auftreten?

Y OV — I

p-Orbital p-Orbital p-p-d-Bindung

Abb. 11 Im Molekiilorbital des Chlormolekiils durchdringen zwei p-Orbitale einander.

1 21 bind Hni

der Ver
elner p-p-Blndung

Bei der Durchdringung von zwel p-Orbi
zwischen den Atomkernen k t es zur A

hild

Auch die Durchdringung von p-Orbitalen fiihrt zu einer rotationssymmetrischen Auf-
enthaltswahrscheinlichkeit der Elektronen im Molekilorbital. Die Atombindung im
Molekil ist entlang einer gedachten Achse zwischen den betreffenden Atomkernen aus-
gebildet. Eine solche Atombindung wird als ¢-Bindung b hnet. Zwischen zwei
Atomen kann es nur eine o-Bindung geben.

Eine Atombindung, bel der das Molekilorbital rotationssymmetrisch um die
Verbindungslinie zwi den A kernen liegt, heiBt ¢-Bindung.

Wasserstoffmolekil : s-s-o-Bindung
Chlormolekiil: p-p-o-Bindung

Ebenso wie bei der s-s-o-Bindung wird auch bei der p-p-o-Bindung das bindende Elek-
tronenpaar durch einen Strich zwischen den beiden Elementsymbolen dargestellt.
Auch andere Elekironenpaare kénnen durch Striche angegeben werden.

Chlormolekil | CI—Cli |
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Bindungsverhiltnisse in Alkanmolekiilen 9

Grundzustand des Kohlenstoffatoms

Das quants hanische At dell erméglicht ein tiefes Verstdndnis fir die Bin-
dungsverhdltnisse in Molekilen organischer Verbindungen. Das Kohlenstoffatom hat
im Grundzustand folgende Elektr konfiguration (Abb. 12):

1s? 2s*  2p' 2py 2p;

Dieser Grund d des Kohlenstoff ist allerdings nur unter besonderen experi-

mentellen Bedingungen im gasformigen Aggregatzustand zu erreichen. Im Grundzustand

befindet sich im 2p,- und 2p,-Orbital jeweils ein Elektron, wihrend das 2p,-Orbital
besetzt ist. Da o-Bindungen bei der Durchdringung von einfach besetzten Atom-

z
2p)
200 v
P2 v
20}
X
/
I
Abb. 12 Die AuBenelektronen des Kohl ff befinden sich im Grund: d im 25-Orbital

und in zwei 2p-Orbitalen. Ein 2p-Orbital enthdlt keine Elektronen.

orbitalen entstehen, miiBte die einfachste Kohlenstoff-Wasserstoff-Verbindung die
Formel CH, haben. Durch Experimente wurde jedoch fiir den einfachsten Kohlen-
wasserstoff die Formel CH, nachgewiesen. Untersuchungen haben auBerdem ergeben,
daB die vier Wasserstoffat im Meth lekil véllig gleichartig an das Kohlenstoff
atom gebunden sind. Dabei befindet sich das Kohlenstoffatom im Zentrum eines regel-
maBigen Tetraeders, dessen Ecken von den Wasserstoffatomen besetzt werden. Zur
Erkldrung dieser experimentellen Ergeb muB das Orbitalmodell erweitert wer-

den. @

Hybridisierung

Die Vierwertigkeit des Kohlenstoffs im Methan kann nur so erklért werden, daB die
Kohlenstoffatome beim Ubergang in den gebundenen Zustand iiber vier einfach besetzte
Otbitale, d. h. vier ungepaarte Elektronen, verfiigen. Dieser Zustand tritt auf, wenn ein
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Informieren Sie sich iber die phy und ch hen Eigenschaften des Me-
thans!

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

Wodurch unterscheiden sich die drei méglichen p-Orbitale eines Energieniveaus? (* Anaglyphen
zur Struktur der Stoffe, S. 22)

2s-Elektron durch Energiezufuhr von auBen das freie 2p-Orbital besetzt. Dadurch geht
das Kohlenstoffatom in einen angeregten Zustand iber:

M el ]—m

1s? 2s*  2p) 2py 2p; 1s? 2s'  2px 2py 2p;

Die notwendige Energie fir den Ubergang aus dem 2s- in das noch freie 2p-Orbital
t der Bindung: gie, die bei der Umsetzung der Atome der reagierenden
Stoffe frei wird. @ @
Durch die Anregung bei Energiezufuhr hat das Kohl ff vier ungepaarte Elek-
tronen erhalten. Sie befinden sich jedoch in Orbitalen, die deutlich verschieden sind: ein
2s-Orbital, drei 2p-Orbitale. Diese verschiedenen Orbitale werden unter dem EinfluB
der Atome der reagierenden Stoffe zu vier neuen, in Formund Energieinhalt identischen
Orbitalen umgewandelt.

]It ]—[

1s? 2s'  2py2py 2p; 1s2 ~ hy hy hy h,

Die Veranschaulichung der Besetzung solcher Hybridorbitale mit Elektronen erfolgt
héufig durch Striche an Stelle von Pfeilen.

Die Umwandlung von Atomorbitalen eines Atoms mit urspriinglich ver-
schiedenem Energieinhalt und verschiedener Form in gleiche Orbitale wird
als Hybridisierung bezeichnet. Die henden Orbitale sind Hybridorbitale.

Abb. 13 Die vier 2sp*-Hybridorbitale entste-
hen aus einem 2s-Orbital und drei 2p-Orbi-
talen. Hybridorbitale unterscheiden sich in
Energieinhalt, Form und Raumanordnung von

s- und p-Orbitalen.
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Die Hybridisierung von einem 2s-Orbital 'und drei 2p-Orbitalen fiihrt zu vier 2sp2-
Hybridorbitalen. Bei der Bezeichnung von Hybridorbitalen wird mit der ersten
Zahl die Elektronenschale angegeben. Die Buchstaben sind die Symbole der betreffen-
den Atomorbitale, durch die hochgestellfe Zahl wird die Anzahl der betreffenden Atom-
orbitale gekennzeichnet. Die vier 2sp’-Hybridorbitale sind also Orbitale der zweiten
Elektronenschale, die aus einem 2s-Orbital und drei 2p-Orbitalen gebildet wurden.

Mit der Angleichung des Energieinhalts unterschiedlicher Orbitale éndern sich auch
Form und Richtung der Hybridorbitale (Abb. 13, S. 21). Hybridisierung kann auch bei

Atombindungen zwischen At anderer Elemente zugrunde gelegt werden, sie ist
keine Besonderheit von Molekilen in Kohl fiverbindungen. Auch die Atome des
elementaren Kohlenstoffs liegen unter normalen Bedingungen nicht im Grund d

sondern in hybridisierten Zustdnden vor. ()

Methanmolekil

Die vier 2sp>-Hybridorbitale des Kohl. ff im Meth lekil sind energetisch
véllig gleichwertig. Sie sind im Raum nach den Eckpunkten eines regelmdBigen Tetra-
eders ausgerichtet (Abb.14). Die Verbindungslinien zwischen dem Mittelpunkt des
Tetraeders und den vier Eckpunkten werden als Sy trieach der 2sp3-Hybrid-
orbitale bezeichnet. Diese ré Anordnung 'stellt den energiedrmsten und damit
stabilsten Zustand von Hybridorbitalen des Kohlenstoffatoms in seinen Verbindungen
dar, das Kohlenstoffatom befindet sich im tetraedrischen Zustand.

Die Moglichkeit, mit Hilfe der Hybridisierung die experimentell gefundene Tetraeder-
struktur des Methans zu erkldren, bestitigt die Anwendbarkeit des Modells.

Die Symmetrieachsen der vier 2sp>-Hybridorbitale des Kohlenstoffatoms im
Methanmolekil weisen nach den Eckpunk eines regelmiBigen Tetraeders.

Abb. 14 Im tetraedrischen
Zustand enthilt das Kohlen-
stoffatom vier 2sp®-Hybridor-
bitale.
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Welche sp-Hybridorbitale kdnnen von einem Siliziumatom ausgebildet werden? (* Anaglyphen
zur Struktur der Stoffe, S. 22)

Welchen Bindungswinkel schlieBen sp>-Hybridorbitale in A
ein?

1akiil lanstoffverbind:

von K

Im Methanmolekiil liegt eine Durchdringung der vier einfach besetzten 2sp-Hybrid-
orbitale vom Kohlenstoffatom mit den 1s-Orbitalen der vier Wasserstoffatome vor. Die
beteiligten Hybrid- und Atomorbitale werden als Bindungsorbitale (Valenzorbitale)
bezeichnet (Abb. 15). Die Durchdringung der Bindungsorbitale fihrt im Methanmolekil
zu rotationssymmetrischen Kohlenstoff-Wasserstoff- Bmdungen (Abb. 16). Die Verbin-
dungslinien zwischen dem Atomkern des Kohl und den Atomkernen von
zwei Wasserstoffatomen im Methanmolekil schlieBen einen Winkel von 109,47° ein.
Solche Winkel zwischen drei Atomen eines Molekils werden Bindungswinkel ge-
nannt. ®

Im Methanmolekil ist jede Kohlenstoff-Wasserstoff-Bindung eine sp*-s--Bin-
dung.

sp3-Orbital s=-Orbital sp3-s-0-Bindung

Abb. 15 Im Merhanmolekil
stehen als Bindungsorbitale
2sp3- und 1s-Orbitale zurVer-
fiigung.

Abb. 16 Orbl?ulmbdell des
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Andere Alkanmolekile

In den Molekiilen von Alk sind Kohlenstoff untereinander verbunden. Diese
Kohlenstoff-Kohlenstoff-Einfachbindungen sind das Ergebnis der Durchdringung von
2sp*-Hybridorbitalen der Kohlenstoffatome. Sie haben wie die Kohlenstoff-Wasserstoff-
Bindung Rotationssymmetrie und sind demzufolge o-Bindungen (Abb. 17). Infolge der

Rotationssymmetrie ko sich die Kohl i um die Verbindungslinie zwi-
schen den Atomkernen drehen, ohne daB die Atombindung verédndert wird. Die freie
Drehbarkeit zweier Kohl i inander gilt fir alle Kohlenstoffatome

in Molekilen, die durch Einfachbindung r:\ltelnundcr verbunden sind. (D

~ -

sp3-Orbital sp3-Orbital 5p%-50%-d-Bindung

Abb. 17 Die Kohls ff in Alk lekii halten 2sp-Hybridorbitale als Bindungsorbi-
tale.

In Alkanmolekilen ist jede Kohlenstoff-Kohlenstoff-Bindung eine sp-sp-c-
Bindung, jede Kohlenstoif-Wasserstoff-Bindung eine sp°-s-c-Bindung.

Da die 2sp®-Hybridorbitale des Kohl ff nach den Eckpunkten eines regelmaBi-
gen Tetraeders gerichtet sind, schlieBen auch zwei Kohlenstoff-Kohlenstoff-Einfachbin-
dungen in Alk lekilen einen Bindungswinkel von 109,47° ein (Abb. 18). @

Abb. 18  Orbitalmodell des Ath. lekuls
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Welche Verbindungen werden zu einer homologen Reihe faBt?

Welche Ausrichtung der Kohlenstoffatome innerhalb eines Alkanmolekils folgt aus dem tetraedri-
schen Bindungswinkel? (,* Anaglyphen zur Struktur der Stoffe, S. 28)

Welche Stoffe kénnen bei der Hi pal von Dekan hen?

Werden Alkane hoheren Temperaturen ausgesetzt, so kommt es zur Aufspaltung von
Kohlenstcff-Kohlenstoff-Einfachbindungen in den Molekiilen. Die Spaltprodukte ent-
halten in Kohlenstoffatomen ein oder mehrere Orbitale, die nicht mit anderen Orbi-
talen verbunden und daher nur einfach besetzt sind. Derartige Atomgruppen mit
ungepuaﬂen Elektronen sind im qllgememen GuBerst instabil und werden als Radikale

ichnet. Die Reaktionsfdhi ,‘ it von Alkylrudlkulen wird bei der Hitzegpaltung von

Ich

" Alkanen zur Herstellung von Petr genutzt. @

CH, ' Methan ‘CH,  Methylradikal
C,H,, Pentan ‘CgH,, Pentylradikal

Bei der Zer: g von Al tstehen aus den Alk lekilen Radikale,
die Kohlenstoffat: mit einfach besetzten Orbi‘alen enthalten.

Bindungsverhiltnisse in Molekiilen

anderer Verbindungen 10
Die Vorstellungen iiber Orbitalmodelle von Molekilen sind fir die organische und
anorganische Chemie gleichermaBen von Bedeut So k& viele Eig hafti

anorganischer Verbindungen aus den Orbiiulmodellen der beire"enden Molekiile
erkldrt werden.

Chlorwasserstoffmolekil

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

X A ) Y ) 2 Y O A T

1st 2s*  2pi 2p; 2p; 3s*  3px 3py 3p; 1st
Chloratom . Wasserstoffatom

Die Durchdrlngung der betreffenden Bindungsorbitale fiihrt zu einem Molekilorbital,
dasr ymmetrisch um die Verbind linie zwischen den Atomkernen angeord-
net ist (Abb. 19, S. 26). Auf Grund desgroBeren Elektronegnﬂvdd!swerls desChlors gegen-
iber dem Wasserstoff ist die Aufenthal heinlichkeit der bindenden Elektronen in
der Nihe des Atomkerns vom Chloratom gréBer als in der Néhe des Kerns vom Wasser-
stoffatom. Dadurch bildet sich im Bereich des Chloratoms ein negativer Ladungsschwer-
punkt aus, im Bereich des Wasserstoffatoms entsteht ein positiver Ladungsschwerpunkt.
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< — P>

s-Orbital p-Orbital s-p-d-Bindung

Abb. 19  Das Molekiilorbital im Chlorwasserstoffmolekil Ist aus einem 1s- und einem 3p-Orbital
entstanden.

Es tritt also eine teilweise oder partielle Elektr hiebung im Molekiil auf.

PQO®

Im Chlorwhsserstoffmolekol liegt eine s-p-o-Bindung vor. Das Chlorwasser-
stoffmolekil ist ein Dipol.

In Dipolmolekilen fallen die Ladungsschwerpunkte nicht zusammen.
ot [

H—Cll

Mit den Zeichen 6+ und é- soll angedeutet werden, daB das Wasserstoffatom und das
Chloratom nur teilweisen lonencharakter haben. Die Bindung zwischen dem Wasser-
stoff- und Chloratom ist eine polare Atombindung.

Wassermolekil

Auch die Struktur des Wassermolekils kann aus den Vorstellungen Uber Hybridorbitale
erkldrt werden. Das Saverstoffatom hat im Grund; d folgende Elektr konfi
ration:

[t [ 1]

1s? 2s*  2px2py 2p;

Bei der Hybridisierung entstehen aus den 2s- und 2p-Orbitalen vier 2sp®-Hybrid-
orbitale: .

Minmnn

1s? hy hy hy h,

Im Geg zum Kohl ff im Meth lekil sind aber zwei dieser Hybrid-
orbitale schon durch je zwei Elektronen besetzt. Nur zwei Hybridorbitale sind einfach
besetzt und k& zur Ausbildung von o-Bindungen dienen. Im Wassermolekiil sind die
beiden Wasserstoffatome durch s-sp*-o-Bindungen mit dem Sauerstoff verbund
Untersuchungen haben ergeben, daB der Bindungswinkel im Wassermolekiil 104,45°
betrdgt. Er ist also kleiner als der Bindungswinkel im regelméBigen Tetraeder. Das
ist damit zu erklédren, daB im Geg tz zum Meth lekil beim Wassermolekiil
zwei Ecken des Tetraeders nicht mit anderen Atomen besetzt sind. Die entsprechenden
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In welchen Molekiilen tritt eine p-p: d auf? Geben Sie jewelils die Nummer der Elektronen-
schale an, zu der die p-Elekironen gehdren!

Erldutern Sie, in welchen der ang lekiile eine Verschiebung der Ladung: punkte
vorhanden ist: Wasserstoffimolekil, Br lekiil, Br lekiil, Jod! ffmol
kil, Jodmolekil!

Warum ist der Ladungsschwerpunkt beim Chlorwasserstoffmolekil in Richtung des Chloratoms

verschoben? ,

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

-

2sp*-Hybridorbitale enthalten je zwei Elektronen, die dem Sauerstoffatom entstammen.
Dadurch kommt eine Verzerrung des regelmdBigen Tetraeders und eine Verringerung
des Bindungswinkels zwischen dem Sauerstoffatom und den beiden Wasserstoffatomen

tande. Die Vorstellungen iber die Hybridisierung erlauben somit auch beim
Wassermolekil eine Deutung der Bi dung: héltnisse. Die Struktur des Wasser-
molekiils kann wie folgt dargestellt werden:

P
/O\
ot N o
H ‘%? H
Wegen seines gewinkelten Baus fallen im Wassermolekil die Schwerpunkte der posi-
tiven Ladungen der beiden Wasserstoffatome und der negativen Ladung des Saverstoff-
atoms nicht zusammen.

Im Wassermolekdl |Iég| zwischen dem Saverstoffatom und den beiden Wasser-
stoffatomen jeweils eine polare s-sp>-g-Bindung vor. Das W lekil ist ein
Dipol.

Molekiile von Halogenalkanen

Monobrométhan und Monojodéthan werden mit waBriger Silbernitratiésung geschittelt. Das
Stoffgemisch ist anschlieBend zu erwédrmen.

In den Molekiilen von Halogenolk ist die Kohlenstoff-Halogen-Bindung auf Grund
der Durchdringung des einen 2sp>-Hybridorbitals vom Kohl ff mit dem einfach
besetzten p,-Orbital des Halogenat: tand k es liegt eine sp*-p-c-Bin-

dung vor. Ahnlich wie im Chlorwasserstoff- und Wassermolekil bildet sich auch in den
Molekiilen von Halogenalkanen zwischen dem Kohl ff- und Halogenatom ein
positiver und ein negativer Ladungsschwerpunkt aus. Die Aufenthaltswahrscheinlich-
keit der beiden bindenden Elektronen ist in der Néhe des Atomkerns vom Hal t

gréBer als am Kern des Kohlenstoffatoms:

H
b*l &
H—c—Cl
H

27



In den Molekillen von Halogenall ist die Kohl. ff-Halogen-Bind
eine polare sp*-p-¢-Bindung. D @ @

Die Polaritdt der Atombindung in den Molekillen bedingt verschied physikalische
und chemische Eig haften der organischen Stoffe. Da die Kohlenstoff-Halogen-
Bindung im Geg tz zur Kohl ff-Kohl ff-Einfachbindung partiellen lonen-
charakter hat, ist eine Abspaltung des Halogenat als Anion leichter als die Tren-
nung der Kohlenstoff-Kohl, ff-Bindung unter Bildung von lonen méglich. Das wird
aus einem Vergleich der Bindungsenergie fir die Kohlenstoff-Kohlenstoff-Bindung und
die Kohlenstoff-Halogen-Bindung deutlich (Tab. 3). Die Bindung zwischen Kohlenstoff-
und Chloratomen ist stirker als die Bindung zwischen Kohlenstoff- und Br it

Die Kohlenstoff-lod-Bindung ist noch schwiicher als die Bindung zwischen Kohlenstoff-
und Bromatomen (Experiment 1). Diese Anderung der Bindungsenergie ist darin be-
griindet, daB die p-Orbitale des Jodatoms viel groBer als die p-Orbitale des Chloratoms
sind. Deshalb ist in einem vergleichbaren Vol | des p-Orbitals vom Jodatom
die Aufenthaltswahrscheinlichkeit des Elektrons geringer als beim Chloratom. Bei der
Durchdringung der Orbitale von Kohl ff- und Halogenat ist somit die Aufent-
haltswahrscheinlichkeit der Elektronen im Durchdringung$raum zwischen dem Chlor-
atom und dem Kohlenstoffatom gréBer als zwischen dem Jodatom und dem Kohl, ff.
atom (Abb. 20).

2p,- Orbital 30y~ Orbital

Abb. 20 Die Aufenthaltswahrscheinlichkeit der Elektronen ist in einer Volumeneinheit des 3p-
Orbitals geringer als in der gleichen Volumeneinheit des 2p-Orbitals.

Tabelle 3 Mittlere Bind gie der Ei dungen zwischen Kohl und
Atomen anderer Elemente

Bindung Bindungsenergie

in kcal - mol-* fiir 25 °C

Kohl ff-Wasserstoff-Bindung 9%

Kohl. PV ff-Bindung 83

Kohlenstoff-Chlor-Bindung 80 Y

Kohlenstoff-Brom-Bindung 68

Kohlenstoff-Jod-Bindung 52
Auf die verschied Bindungsverhdltnisse in Molekiilen von Alkanen und Halogen-
alkanen sind auch die unterschiedlichen Reaktionsbedingungen zuriickzufihren, unter
denen Substitutionsreak bei Alk und Halogenall bl
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Wie kénnen Halogenalkane dargestellt werden?
Ist das Tetrachlormethanmolekiil ein Dipol? Begriinden Sie Ihre Antwort!

Begriinden Sie mit Hilfe der Elekironegativitdtswerte der betreffenden Elemente, weshalb die

Molekiile der -Monohal I Dipole sind!
Stellen Sie die Reakti leich fiir die Substituti eaktion von Methan zu Monochlormethan
auf! Welche Substi -eaktion lduft zwischen M hlormethan und Kaliumhydroxidls
ab? Vergleichen Sie die Real di gen fiir beide Reaktionen!

® Geben Sie die Reakti leich fir die Reaktion von Brom mit Athen an! Ordnen Sie die Reak-
tion dén Arten chemischer Reaktionen zu!
Bindurigsverhdltnisse im Athenmolekil 11

2

v Vorsicht! In einem Standzylinder wird Athen mit Bromwasser geschittelt. (5)

Athen ist eine ungeséttigte organische Verbindung und kann durch Additionsreaktionen
in verschied. Stoffe umg delt werden (Experiment 2),

Zwischen den beiden Kohl ff im Ath lekiil besteht eine Doppelbindung.
Einfachbindungen und Doppelbindungen zwischen Kohl ff unterscheid
sich durch die Bindungsenergie voneinander. Die Vorstellungen iber das quanten- |
mechanische Atommodell kénnen zur Erkldrung dieser Unterschiede zwischen Einfach-
bindungen und Doppelbindungen in Molekilen herangezogen werden.

Beim Kohl ffat b hen verschied Hybridisierungsméglichkeiten. So kann
auch zwischen zwei 2p-Orbitalen. und einem 2s-Orbital eine Hybridisierung zustande

kommen: .
TR
K ff im Grund d: 1s? 2p,' 2p,
[t
Kohlenstoffatom im angeregten Zustand: 1s? 2s! 222p,‘
I
Kohlenstoffatom im sp2-hybridisierten Zustand: 1s®

Bei der sp>-Hybridisierung ergeben sich drei 2sp-Hybridorbitale sowie ein einfach
besetztes 2p,-Orbital. Die Form der 2sp2-Hybridorbitale stimmt mit der Form der 2sp>-
Hybridorbitale weitgehend berein (/' Abb. 13, S. 21), ihre réumliche Anordnung ist
jedoch anders. Die drei 2sp*-Hybridorbitale ordnen sich bei der Ausbildung von Atom-
bindungen zwischen Kohl ffat in einer Ebene an und schlieBen wegen ihrer
Gleichwertigkeit jeweils einen Bindungswinkel von 120° ein. Diese Anordnung von
Bindungsorbitalen in Molekilen wird als trigonaler Zustand des Kohl ff
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Abb. 21 und 22 Im tri len Zustand des Kohl, ff befinden sich die drei 2sp®-Hybridor-
bitale in einer Ebene. Das 2p-Orbital ist senkrecht zur Ebene der 2sp®-Hybridorbitale ausgerichtet.

bezeichnet. Das 2p,-Orbital ist senkrecht zur Ebene der drei 2sp*-Hybridorbitale aus-
gerichtet. Es hat die gleiche Symmetrie zu allen Hybridorbitalen, was den experimen-
tellen Untersuchungsergebnissen entspricht (Abb. 21 und 22). [O)

Im Athenmolekil befinden sich die Kohlenstoffatome im sp>-hybridisierten
Zustand.

Die sp-hybridisierten Kohl ff im Ath lekil enthalten zwei qualitativ
unterschiedliche Bindungsorbitale: drei 2sp*-Hybridorbitale, ein 2p,-Orbital. Analog den
Bindungsverhdltnissen in den Alkanmolekiilen sind im Athenmol. kil die Kohl ff-

Wasserstoff-Bindung Bindungen: sp-s-0-Bindungen. Mit dem dritten 2sp2-Hybrid-
orbital jedes Kohlenstoffatoms kommt die o-Bindung zwischen den Kohlenstoffatomen
zustande, es entsteht eine sp-sp?-0-Bindung. Die zweite Bindung zwischen den Kohlen-
toff im Ath Ul stellt eine b dere Form der Durchdringung der beiden
einfach besetzten 2p,-Orbitale dar.

- t-Bindung 12

AuBer der rotationssymmetrischen Durchdringung von Orbitalen bestehen weitere
Méglichkeiten zur Durchdringung von Orbitalen, die nicht die Symmetrie von ¢-Bin-
dungen haben. Im Athenmolekil ist zwischen den beiden Kohlenstoffatomen bereits
eine 0-Bindung enthalten. Sie bestimmt die Ausrich g der anderen Orbitale und damit
auch die Durchdringungsméglichkeit zwischen den beiden nicht hybridisierten 2p,-
Orbitalen. Auf Grund der Form der 2p-Orbitale und des Abstands der beiden Kohlen-
stoffatome kann die Durchdringung der 2p,-Orbitale nur gering sein (Abb. 23). Die
Bindung ist daher weniger stabil als eine 0-Bindung. Das entstehende Molekilorbital ist
symmetrisch zu einer Ebene, die durch die Atomkerne hindurchgeht und senkrecht zur
Ebene der o-Bindungen steht. Das so entstehende Molekiilorbital wird als n-Orbital, die
Bindung als -Bindung bezeichnet (Abb. 24).
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(@  Wie groB ist der Bindungswinkel zwischen den 2sp*- Hybridorbitalen in Molekiilen geséttigter
organischer Verbindungen? (/* Anaglyphen zur Struktur der Stoffe, S. 28)

®  Wie kénnen Doppelbind hg werden?

Abb. 23 und 24 Durch die Lage der o-Bindungen im Ath lekil ist die Richtung der 7-Bind
festgelegt. Bei der 7-Bind ist die Aufenthaltswahrsch keit der Elektronen symmetrisch zu
einer Ebene.

P  Eine Atombindung, bei der das Molekilorbital symmetrisch zu einer Ebene
liegt, heiBt 7-Bindung. Die Ebene der t-Bindung geht durch die Verblndungs-
linie zwischen den A kernen hindurch. In der Verbind lini
den A kernen ist die Aufenthal hrscheinlichkeit der Elek'ronen des
7-Orbitals gleich Null.

Bind Kéni nur gemei mit einer o-Bindung avuftreten. Mit der Ausbﬂdung
“der n-Bmdung geht die frele Drehbarkeit zwischen den betreffenden Kohl
verloren (Abb. 25, S. 32). Die Bindung héltnisse im Ath lekl werden durch
folgende Strukturformel dargestellt: @
H\ /H
C:C\
W H
P Im Athenmolekil besteht zwischen den beiden Kohlenstoffatomen eine o- Bin-

dung als Ergebnls der Durchdringung je eines 2sp*-Hybridorbitals und eine
n-Bindung als Ergebnis der Durchdringung je eines Zp,-Orblfuls. Die Kohlen-
stoff-Wasserstoff-Bindungen sind sp?-s-o-Bind bind bei denen
gleichzeitig eine o- und eine n-Bindung nuﬂra’en, heiBen Doppelbindungen.
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Ebenen der o-Bindungen

Ebene der - Bindung

Abb. 25 Senkrecht zur Ebene der o-Bindungen ist die Ebene der 7-Bindung im Athenmolekiil aus-
gerichtet.

Infolge der geringen Durchdringung der 2p,-Orbitale zur n-Bindung im Athenmolekiil
laufen Additionsreaktionen bei ungesdttigten organischen Verbindungen unter einfache-
ren Reakﬁdnsbedingungen als Substitutionsreaktionen bei gesdttigten organischen Ver-
bindungen ab. Wirken auf Athen andere Stoffe ein, so kann sich unter dem EinfluB der
Teilchen der reagierenden Stoffe entweder ein polarer oder ein radikalischer Zustand
des Athenmolekils ausbilden. Das soll am Beispiel der Addition von Brom an Athen
verdeutlicht werden:

In verschied Losungsmitteln, zum Beispiel in Wasser, verlduft die Addition von
Brom nach einem ionischen Mechanismus iiber mehrere Stufen:

Bei der Reakfion von Athen mit H H I?I
Brom entsteht zundchst ein posi- \C=C/ + IE-E C—C—H + I
tiv geladenes Zwischenprodukt. H/ \H = H/ I
Es folgt die Anlagerung von H
Bromid-lonen. H\@ "?_r‘ Wi
Im  gasférmigen Aggregatzu- /C—(]I—H +1Brl” —s H-C—C-H ‘
stand verléuft die Reaktion nach H H 1Bl H
einem radikalischen Mechanis- :
mus. Durch Einwirkung des o o _
Lichtes werden Brommolekiile ’ 1Br—Brl == |Br. “Brl
gespalten. Die so entstand 1B
Bromradikale Iésen eine Kette H\ 3 H l.
von einzelnen Reaktionen aus: @ H/C=C\H+ Brl —— C—C-H

H
Beide Mechanismen fir diedAddi- e 1B H |?|
tion von Brom an Athen sind ver- e _
einfachte Darstellungen der tat- /(;—(lj—H-ng—&I > H=C——C—H + b
sdchlich ablaufenden Prozesse. H

H Bl H
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