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Vorwort des Autors

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

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



EinfGhrung

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

Das Buch enthdlt keine Vorschldge zur Gestaltung einzelner Unterrichts-
stunden; im Mittelpunkt stehen vielmehr themeniibergreifende Erlduterun-
gen von Fakten, Begriffen, Gesetzen und Theorien. Zu den Besonderheiten
des Buches gehdrt die Verbindung von methodischen Erlduterungen mit
fachlichen Informationen. Ein weiterer Vorzug des Buches ist die energetische
Betrachtungsweise von GesetzmdBigkeiten und Zusammenhdngen. So wer-
den quantitative Angaben Uber Bildungsenthalpie, Bindungsenergie und

Standardpotentiale in vielfdltiger Weise genutzt, in der Einzelerscheinung
das Allgemeine zu betonen. Weiterhin sind im Buch die Zusammenhdnge
zwischen der chemischen Bindung zwischen Atomen und lonen, der Struktur
der Stoffe und wichtigen Eigenschaften der Stoffe ausfihrlich dargestelit,
wobei die Beziehungen zwischen den Eigenschaften der Stoffe und der An-
ordnung der betreffenden Elemente im Periodensystem im Vordergrund
stehen.

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

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

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

Die Redaktion

10



Grundlagen moderner Vorstellungen
uber die chemische Bindung



Der Korpuskel-Welle-Dualismus
des Elektrons

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

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

E=h.v»

von der Frequenz » abhdngig, wobei h das Plancksche Wirkungsquantum
(6,62 - 10-27 erg - s) ist. Photonen haben also sowohl Welleneigenschaften,
die sich in Besonderheiten der Lichtausbreitung und damit verbundenen
Erscheinungen spezifischer Art GuBern (Interferenz, Beugung, nicht genave
Lokalisierbarkeit des Photons im Raum), als auch korpuskulare Eigen-
schaften, die in der Diskretheit des Photons, in der Unteilbarkeit seiner
Wirkung zum Ausdruck kommen.

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

h h

A= —=

p mv
(p = mv — Impuls des Elektrons)

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

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

E = mc?
Daraus folgt:

hv = mc? oder h= p% (p = mc — Impuls des Photons)
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Da die Wellenldnge des Lichts durch die Beziehung

A==
14

von seiner Ausbreitungsgeschwindigkeit und seiner Frequenz abhdngt,
kann die Gleichung umgeformt werden:

h
h=p-12 oder /1_;

Die so erhaltene Bezuehung ist identisch mit der Gleichung de Broglies. Die
Uberlegung von de Broglie bestand demnach darin, daB die Gleichung fir
das Photon mit seinen Welleneigenschaften auch fiir das Elektron als zu-
treffend angenommen wurde.

Bereits im Jahre 1927 erhielt die Gleichung de Broglies eine experimentelle
Bestdtigung. -Es wurde festgestellt, daB-Kristalle ein Elektronenbiindel ebenso
beugen wie Rontgenstrahlen. Das Beugungsbild hdngt von der Geschwin-
digkeit der Elekironen ab und entspricht genau der de Broglieschen Glei-
chun

Aus ger Tatsache, daB das Elektron nicht nur korpuskulare Eigenschaften
(Diskretheit, Unteilbarkeit der Wirkung), sondern auch Welleneigenschaften
(nicht genauve Lokalisierbarkeit im Raum, Beugungserscheinungen) hat, folgt
eine wellenformige Ausbreitung des Elektrons. Es wdre jedoch falsch, sich
vorzustellen, daB diese Ausbreitung der Wellenbewegung eines auf die
Wasseroberfldche geworfenen Steins gleicht. Eine derartige Analogie wiirde
' bedeuten, daB die Elektronenwelle (und damit das Elektron selbst), indem
es sich davernd vom Atom enffernt, im Raum ,,verschwimmt*‘.

Der Zustand des Elektrons im Atom ist mit der stehenden Welle auf einer
ténenden Saite vergleichbar (Abb. 1). Bedingung fiir die Entstehung einer
stehenden Welle ist, daB die Saite an beiden Enden befestigt ist. Die Amplitude
der Welle muB an beiden Enden der Saite demnach 0 betragen. Daraus
folgt, daB sich eine stehende Welle nur bei Wellenldngen bildet, die eine
Unterbringung von 1, 2, 3, also einer ganzen Zahl von Halbwellen auf der
Saite zulassen. Auf das Elektron im Atom angewendet, bedeutet das: Die

Abb.1 Stehende
Wellen verschiedener
Wellenldnge auf
einer ténenden Saite
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Ldnge der ,,Elektronenwelle* kann nicht beliebige, sondern nur ganz be-
stimmte, die Stabilitdt des Elektrons bedingende Werte annehmen. Da jedem
Wert der Wellenldnge eine ganz bestimmte Energie des Elektrons entspricht,
geht daraus die Diskretheit, die Quantelung der Energiezustinde des Elek-
trons im Atom hervor.

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

Der Zustand des Elektrons
im Atom. Quantenzahlen

Durch die Welleneigenschaften ist es nicht-méglich, das Elektron im Raum
genau zu lokalisieren. Diese Unbestimmtheit der geometrischen Posifion
des Elektrons im Atom wird durch die sogenannte Wellenfunktion y charak-
terisiert, deren Quadrat, mit dem Volumen AV multipliziert, die Aufenthalts-
wahrscheinlichkeit des Elektrons in diesem Volumen 2. AV ausdriickt.
Der Inhalt dieser GroBe ldBt sich wie folgt erkidren. Das Produkt y2-- AV
fir einen bestimmten Teil des Raums soll zum Beispiel 0,9 betragen. Das be-
deutet, daB sich das Elektron neun Zehntel der Zeit eben in diesem Raum
aufhdlt und ein Zehntel der Zeit auBerhalb davon. Oder anders: Das Elek-
tron ist nicht an einem Punkt lokalisiert, sondern im Raum verteilt, ,,ver-
schmiert*. Dann drickt 2 - AV den Teil Masse und Ladung des Elektrons
aus, der in dem betrachteten Raum konzentriert ist. Diese Auslegung der
Wellenfunktion fiihrt zu der Vorstellung vom Elektron als einer ,,Wolke*
bestimmter Ladung, die den Atomkern umhillt. Die Dichte der Elektronen-
wolke, die durch die GroBe y? beschrieben wird, dndert sich gesetzmdBig
in Abhdngigkeit vom Kernabstand und mit Anderung der Richtung.

Der Energiezustand des Elektrons im Atom kann keine beliebigen Werte
haben. Die Energie des Elektrons ist ,,gequantelt*, sie kann also nur be-
stimmte, diskrete Werte annehmen. Diskret sind auch andere physikalische
Eigenschaften des Elektrons im Atom. lhre GroBen werden durch Zahlen
ausgedrickt. Diese erhielten die Bezeichnung Quantenzahlen. Zur voll-
stindigen Beschreibung des Elektronenzustands. sind 4 Quantenzahlen
erforderlich.

Die 1. Quantenzahl ist die Hauptquantenzahl. Sie wird durch den Buchsta-
ben n gekennzeichnet und kann beliebige ganze positive Werte (1, 2, 3 usw.)
annehmen. In der Bohrschen Theorie wurde durch die Hauptquantenzahl
der Radius der Elektronenbahn bestimmt. Vom Gesichtspunkt der Quanten-
mechanik aus IdBt sich der Elektronenzustand im Atom jedoch nicht als Be-
wegung eines materiellen Punktes ansehen, so daB der Begriff Elektronen-
bahn seinen physikalischen Sinn verliert. Wenn jedoch die Dichteverteilung
in der Elektronenwolke bekannt ist, 1GBt sich die mittlere Entfernung des
Elektrons vom Kern berechnen. Diese wird vor allem durch den Wert n
charakterisiert. Die Hauptquantenzahl bestimmt in erster Anndherung auch
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die Energie des Elekirons im Atom, die auch von der Nebenquantenzahl| ab-
héngt. Es gilt deshalb: Elektronen, die durch ein und dieselbe Hauptquanten-
zahl beschrieben werden, gehéren zu ein und demselben Energieniveau oder
zu ein und derselben Elekironenschale. Fir die Energieniveaus 1, 2, 3
sind in der Literatur auch hdufig die Bezeichnungen K-Niveau, L-Niveau
und M-Niveau iblich.

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

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

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

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

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

Soistm = 42, wenn die Richtungen des Vektors | und der z-Achse zusammen-
fallen, und m = — 2, wenn diese Richtungen entgegengesetzt sind. Steht
der Vektor | senkrecht auf der z-Achse, ergibt die Projektion den Wert 0
(m = 0). In den anderen Fdllen, wenn der Vektor | unter einem Winkel zur
z-Achse steht, kann m schlieBlich. die Werte —1 und +1 annehmen.

1 Der Drehimpuls ist das Produkt aus dem Impuls des Tellchens und dem Radius der
Kreisbewegung mvr. Es handelt sich um eine Vektorgrofe, davundr VektorgroBen sind.
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Abb.2 Anzahl der
: moglichen
: f\ Magnetquantenzahlen m
Ty T . fir | = 2 durch Projektion
| ST 0 +1 +2
: i ; : der entsprechenden
Vektoren auf die z-Achse

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

Bei Vorhandensein eines GuBeren Magnetfeldes, zum Beispiel durch ein
anderes Atom bewirkt, hdngt die Energie des Elektrons im Atom nicht nur
von den Quantenzahlen n und I, sondern auch vom Wert der Magnetquan-
tenzahl ab. Die Ursache dafiir ist darin zu suchen, daB3 die Energie fiir die
Wechselwirkung zwischen dem erzeugten Magnetfeld durch das Elektron
und dem duBeren Magnetfeld von der Richtung des Vektors | abhdngt. In
diesem Fall sind die Energiezustdnde des Elektrons, die durch gleiche n- und
I-Werte und unterschiedliche m-Werte charakterisiert werden, nicht gleich.
Die Entartung ist hier aufgehoben. Das erkldrt, warum in Gegenwart eines
duBeren Magneffeldes an Stelle einer Linie im Spektrum des betreffenden
Atoms mehrere Linien erscheinen (Zeemann-Effekt).

Ein Elektronenzustand, der durch bestimmte Werte der Quantenzahlen n,
| und m, das heiBt, durch eine bestimmte Form und eine bestimmte raumliche
Lage der Elektronenwolke charckterisiert ist, erhdlt die Bezeichnung
Orbital. '

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

gekennzeichnet, und zwar durch die Werte + % und —17. Die Vorzeichen

sollen den unterschiedlichen Drehsinn des Elektrons ausdriicken.

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

Auf der Grundlage des Pauli-Prinzips JiBt sich die Anzahl der Elektronen in
‘den einzelnen Orbitalen berechnen. Fir /=0 (s-Elektronen) ist m ebenfalls
0. Die Elektronen kdnnen sich bei gegebener Hauptquantenzahl n nyr durch
die Spinquantenzahl voneinander unterscheiden; das heiBt, in diesem Orbi-
ful befinden sich maximal zwei s-Elektronen (Tab. 1).

Tabelle1 Mbgliche Quantenzahlen von s-Elektronen

Aus einer analogen Tabelle fir die p-Elektronen (l = 1) geht hervor, dafl
sich in p-Orbitalen einer Elektronenschale (n = 2) sechs Elektronen unter-
brlngen lassen (Tab. 2).

Tabelle 2 -Mégliche Quantenzahlen von p-Elektronen

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

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

Je ‘héher das Energieniveau, desto mehr Energie besitzt das betreffende
Elektron (Abb. 3). Die Anzahl der Orbitale jedes Unterniveaus (durch eine
entsprechende Anzahl Kdstchen dargestellf) stimmt mit der Magnetquanten-
zahl iberein. Zu jedem s-Unterniveau gibt es 1 Orbital, zu jedem p-, d- be-
ziehungsweise f-Unterniveau 3, 5 beziehungsweise 7 Orbitale. In Uberein-
stimmung mit dem Pauli-Prinzip ,,faBt* jedes Orbital nur 2 Elektronen mit
entgegengesetzt gerichtetem Spin.

Jedes Elektron im Atom ist bestrebt, in den Zustand geringster Energie iiber-
zugehen. Die Besetzung der einzelnen Elektronenschalen erfolgt also nach
steigendem Energieinhalt der Elekironen. Davon ausgehend, soll die Auf-
fillung. der Elektronenschalen im Atom mit Elektronen beschrieben werden.
Das Wasserstoffatom enthdlt 1 Elektron. Dem kleinsten Energiewert dieses
Elektrons entspricht die K-Schale (n = 1), also der 1s-Zustand. Der Elek-

tronenzustand im- Wasserstoffatom 1Bt sich durch folgendes Schema ver-
anschavulichen:

-

(8
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Beim Heliumatom befinden sich 2 Elekironen auf der K-Schale (1s%) und
weisen entgegengesetzten Spin auf..
S

He 1 |

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

P

S
2 [t
R IY

Die leeren Kdstchen in diesem Schema besagen, daB3 es in der aufzufillenden
Schale drei freie Orbitale des Unterniveaus 2p gibt.

Durch analoge Schemas lassen sich die Elektronenkonfngurahonen des
Berylliumatoms (1s22s2) und des Boratoms (1s22s22p) darstellen. Aus
Griinden der Vereinfachung werden dabei nur unvollstindig besetzte
Schalen angegeben.

2p 2
2s 2s 2

Be |H B 4

Beim Ubergang zum Kohlenstoffatom gibt es verschiedene Méglichkeiten
der Elektronenkonfiguration (1s2 252 2p2). Es kénnen 3 Varianten angenom-
men werden.

2p 2p 2p

2s ; 2s 2s
oL oter [ s L

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

Bei der Besetzung der Orbitale finden die Elektronen unterschiedlicher
Magnetquantenzahl in verschiedenen Orbitalen Platz, und zwar derart, daf3
ihr Spin gleichsinnig gerichtet ist. Erst wenn alle Orbitale des betreffenden
Unterniveaus mit je einem Elektron besetzt sind, erfolgt der Einbau jeweils
des zweiten Elektrons. Diese durch Untersuchung der Atomspektren experi-
mentell bestdtigte Regel trdgt die Bezeichnung Hundsche Regel.

Nach diesen Erlduterungen fdllt es nicht schwer, die Elektronenkonfigura-
tion des Stickstoff-, Saverstoff-, Fluor- und Neonatoms anzugeben. Fir die
Atome der betreffenden Elemente konnen folgende Schemas aufgestellt
werden (7 S. 21):
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Abb. 4 Schematische Dnrsfellung der Besetzung der einzelnen Orbitale mit Elektronen.
nach steigendem Energieinhalt der Elektronen
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Bei Neon wird die Auffilllung der L-Schale in den Atomen beendet und damit
der Aufbau der 2. Periode des Periodensystems abgeschlossen.

Die 3. Periode beginnt mit den Elementen, deren Atome in der AuBenschale
s-Elektronen enthalten (Natrium und Magnesium). Es handelt sich um 3s-
Elektronen. Danach werden in den Atomen der Elemente Aluminium bis
‘Argon  p-Orbitale der 3. Schale aufgefiillt. Die 3d-Orbitale dieser Schale
bleiben zundchst frei. Das Energieniveau von 3d-Elektronen liegt héher als
das Energieniveau von 4s-Elektronen. Deshalb treten in den Atomen der
Elemente Kalium und Kalzium 4s-Elektronen auf. Mit diesen Elementen be-
ginnt die 4. Periode des Periodensystems. Erst .nach Kalzium werden 3d-
Orbitale in den Atomen bei den Elementen Skandium bis Zink mit 10 Elek-
tronen aufgefiillt und dann auch 4p-Orbitale in den Atomen der Elemente
Gallium bis Krypton mit 6 Elektronen. Folglich besteht die 4. Periode im
Unterschied zur 2. und 3. Periode nicht aus 8, sondern aus 18 Elementen.
Beim Ubergang von Krypton zu Rubidium wiederholt sich diese Gesetz-
mdBigkeit. Obwohl 4d-Orbitale nicht besetzt sind, beginnt zundchst die Auf-
fillung der 5s-Orbitale. Mit den betreffenden Elementen beginnt eine neve,
die 5. Periode des Periodensystems. Bei den Abbildungen 3 und 4 ist jedoch
zu beachten, daB sich die gegenseitige Lage der Unterniveaus mit der An-
derung der Kernladungszahl verschieben kann. So liegt bei Lanthan (Ele-
ment mit der Kernladungszahl 57) das 5d-Unterniveau tiefer als das 4f-
Unterniveau. In Ubereinstimmung damit ist das Elekiron im Atom beim
Ubergang von Barium zu Lanthan ein 5d-Elektron.

Mit VergréBerung der Kernladung in Atomen des Elements Zer (Element mit
der Kernladungszahl 58) wechselt die gegenseitige Lage der Unterniveaus
5d und 4f wieder. Im Ergebnis dessen beginnt die Auffillung von 4f-Orbita-
len, in die auch jenes Elektron iUbergeht, das sich beim Lanthanatom im
5d-Orbital befindet. Die gleiche Verdnderung wiederholt sich in den Atomen
der Elemente in der 7. Periode in bezug auf die gegenseitige Lage der Unter-
niveaus 6d und 5f beim Ubergang von Aktinium (Element mit der Kernla-
dungszahl 89) zu Thorium (Element mit der Kernladungszahl 90). In Ab-

bildung 4 ist dieses ,,zeitweilige‘* Auftreten von Elektronen in den 5d- und éd-
Orbitalen nicht beriicksichtigt worden.
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Formen der
Atomorbitale

Nach den gegenwdrtigen Modellvorstellungen stellt das Elektron im Atom
eine geladene ,,Wolke' dar, die sich ohne bestimmte Grenzen um den Kern
verteilt. Eine Vorstellung von der Form solcher Wolken entsteht, wenn der
Teil des Raums herausgeschnitten wird, in dem die Aufenthaltswahrschein-
lichkeit des Elektrons 90 --- 959, betrdgt, in dem also der (berwiegende Teil
der Elektronenwolke eingeschlossen ist. Die Formen der Elektronenwolken
von s-, p-, d- und f-Elektronen sind unterschiedlich (Abb. 5). Die einfachste
Form, die Kugelform, entspricht den s-Orbitalen. Die Elektronenwolken der
drei p-Orbitale—sie entsprechen den Magnetquantenzahlen —1,0und 41—
haben ,,Hantelform*. Jedes p-Orbital ist Idngs einer der Raumkoordinaten-
achsen x, y odér z orientiert. Diese drei p-Zustdnde werden durch die Sym-
bole p., py und p, gekennzeichnet. Sie unterscheiden sich nur durch die
Orientierung im Raum. Bei Abwesenheit eines duBeren Magnetfeldes sind
sie energetisch gleich. Fiur d-Elektronen existieren 5 verschiedene Magnet-
quantenzahlen.

Abb. 6 Vereinfachte Darstellung der einzelnen Orbitale

Es ist zu beachten, daB8 die ebenen Darstellungen der Orbitale (Abb. 6)
Oberflachenbegrenzungen rdumlicher Gebilde entsprechen, die modellhaft
den Uberwiegenden Teil der Elektronenwolken erfassen.

Atombindung

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

erhéhter Dichte an negativer elektrischer Ladung. Die positiv geladenen
Atomkerne werden von diesem Uberlappungsbereich der Elektronenwolken
angezogen, wodurch die Stabilitdt des Molekils gewdhrleistet ist.

Dieser Yorgang der gegenseitigen Durchdringung von Elektronenwolken
ist ungeachtet der elektrischen AbstoBungskrdfte zwischen zwei gleich-
namig geladenen Elektronen méglich. Er ist durch die Austauschwechsel-
wirkung zwischen den Elektronen begriindet. Wenn dem Elektron Wellen-
eigenschaften zukommen, so muB sich bei der Wechselwirkung zwischen
zwei oder mehreren Elektronen eine gemeinsame ,,Elektronenwelle’, eine
gemeinsame Elektronenwolke bilden. In dieser Welle lassen sich einzelne
Ausgangswellen nicht feststellen, eine Unterscheidung der Elektronen ist
unmoglich. Also werden bei der Bildung eines Wasserstoffmolekiils vorher
verschiedenen Atomkernen zugehdrige Elektronen ,,vergesellschaftet*, in-
dem eine einheitliche Elektronenwolke entsteht.

Dieser Vorgang ldBt sich wie folgt darstellen:

He++:H—->H:H

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

H—H, N=N,

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

Bei der nachstehenden schematischen Darstellung der Bildung von Chlor-
wasserstoff aus den Elementen werden nur Elektronen der AuBenschale in
den Atomen markiert.

H.+ -Cl: > H :Cl:

Im Chlorwasserstoffmolekiil sind die bindenden Elektronen zum Chloratom
hin verschoben, so daB die mittlere Dichte der negativen elektrischen La-
dung in der Nédhe dieses Atoms gréBer als in der Ndhe des Wasserstoffatoms
ist. Dadurch entsteht beim Chloratom ein UberschuB an negativer elek-
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trischer Ladung, der als effektive Ladung bezeichnet wird, wihrend beim
Wasserstoffatom eine gleichgroBe positive effektive Ladung auftritt.

Das Chlorwasserstoffmolekil stellt ein polares Molekil, einen elektrischen
Dipol, dar. Esist ein System zweler der GréBe nach gleicher, dem Vorzeichen
nach entgegengesetzter elektrischer Ladungen, die sich in einer bestimmten
Enffernung voneinander befinden.

Die Polaritdt des Molekils wird quantitativ durch sein Dipolmoment 4 aus-
gedriickt. Es ergibt sich fir zweiatomige Molekiile als das Produkt aus effek-
tiver Ladung e der Atome und dem Abstand | zwischen diesen Ladungen.

u=e-l

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

1 D = 10-18 elektrische stationdre Einheiten x cm.

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

Bei der Ermittlung des Dipolmoments eines komplizierteren Molekiils muB3
die Polaritdt jeder einzelnen Bindung im Molekiil beriicksichtigt werden, und
zwar nicht nur der GroBe, sondern auch der Richtung nach. Jede Bindung

26*
6 26* &

Pfeile: Vektoren der Dipolmomente A—X
fettgedruckter Pfeil: Gesamtdipolmoment
0* und 6: partielle Ladung

Abb.8 Lineare und winkelige Anordnung der Atome in Molekiilen AX,

o e

Abb.9 Ebene und pyramidale Anordnung der Atome in Molekiilen AX,
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hat ein eigenes Dipolmoment, das als Vektor zu betrachten ist. Das Gesamt-
dipolmoment des Molekils 1GBt sich dann als Vektorsumme der Dipolmomen-
te der einzelnen Bjndungen berechnen.

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

In gleicher Weise 1dBt sich aus dem Fehlen oder Vorhandensein eines Dipol-
moments fir das Molekil AX; entscheiden, ob dieses Molekil wie ein ebenes
Dreieck mit Winkeln von 120° zwischen den Bindungen A — X oder wie
eine dreiseitige Pyramide gebaut ist (Abb. 9). Im ersten Fall muB das Dipol-
moment 0, im zweiten Fall dagegen von 0 verschieden sein. So kann aus der
Tatsache, daB fir das Bortrifluoridmolekiil x = 0 und fir das Ammoniak-

™~

_— 4 D —

+ s ©
a @P = o O =
8

a® @Pa e

Abb. 10 Schematische Darstellung
der Dissoziation von Chlorwasserstoff in waBriger Lésung
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molekil 4 = 1,46 D ist, auf einen ebenen Bau des Bortrifluoridmolekils und
einen pyramidenférmigen Bau des Ammoniakmolekiils geschlossen werden.
Das Dipolmoment eines Molekils hdngt nicht nur von der Polaritdt und der
Anordnung der Atombindungen, sondern auch vom Vorhandensein ein-
samer Elektronenpaare ab.

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

Die Eigenschaften der Stoffe mit polaren Molekiilen unterscheiden sich von
den Eigenschaften der Stoffe mit unpolaren Molekiilen. Benachbarte polare
Molekiile sind bestrebt, sich mit den ungleichnamigen Polen zueinander aus-
zurichten, wobei zwischen ihnen elektrische Anziehungskrdfte entstehen.
Eine Folge davon ist die Moglichkeit der Flissigkeiten mit polaren Molekiilen
zur Assoziation. Die Uberwindung der zwischenmolekularen Kréfte er-
fordert einen betrdchtlichen Energieaufwand, was die erhéhte Siedetem-
peratur erklért. So weist der Ester CH;—O—N = O (u = 2,27 D) eine Siede-
temperatur von —12 °C auf, wdhrend das isomere Nitromethan CH;—NO,,
dessen Molekile eine groBe Polaritdt besitzen (u = 3,19 D), bei 101 °C
siedet.

Eine weitere Besonderheit der Flissigkeiten mit polaren Molekilen ist ihre
hohe dissoziierende Wirkung auf geldste Stoffe. So dissoziiert Chlorwasser-
stoff in Wasser vollstdndig, wdhrend eine Lésung von Chlorwassersfoff in
Benzol, dessen Molekiile unpolar sind, den elektrischen Strom nicht leitet.
Auch die Dissoziation ist auf elektrische Anziehungskrdfte zwischen Dipolen
zurickzufihren, im vorliegenden Fall zwischen den Dipolmolekiilen des
Losungsmittels und denen des geldsten Stoffes (Abb. 10).

Valenzmaéglichkeiten der Atome

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

tronenkonfiguration: 2
P

2s 1
B (1s22s22p) H

2p

22Tt
C (s22s22p2) |1}

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

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

2p
t]t

2s
B* (1s22s2p2?) t

2p
titit

2s
C° (1s2 25 2p3) t

Jetzt verfiigt das Boratom iiber drei und das Kohlenstoffatom iiber vier unge-
paarte Elektronen in der AuBenschale und damit die Méglichkeit zur Bildung
von 3 beziehungsweise 4 Atombindungen.

Obwohl die Anregungsenergie der Atome verhdltnismdBig groB ist — so er-
fordert der Ubergang 2s22p2 — 25 2p3 bei Kohlenstoff 400 k) - mol-1 —
wird sie durch die frei werdende Energie bei der Entstehung von zwei wei-
teren Atombindungen mehr als kompensiert.

Der Ubergang eines Elektrons in ein freies Orbital der AuBenschale ist nicht

in jedem Falle moglich. So fehlen in der AuBenschale des Sauerstoff- und
des Fluoratoms unbesetzte Orbitale.

2 e
S
ittt
b asz2sz2ph L
2 Zp
2 MME
F (1s22s22p5) t

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

3ad 3d
30 3p

3s N 3s t
“Ntt Nttt
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In diesem Anregungszustand hat das Schwefelatom vier ungepaarte Elek-
tronen und ist damit bei chemischen Reaktionen zur Bildung von 4 Atombin-
dungen befdhigt.

Eine weitergehende Anregung des Schwefelatoms ist durch den Ubergang
eines s-Elektrons der AuBenschale in ein 3d-Orbital méglich.

3o

3p
ttl"

3s
t

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

3d

3p

3s
m it

das im Grundzustand iber ein ungepaartes Elektron verfiigt, angeregte Zu-
stinde mit drei, finf und sieben ungepaarten Elektronen méglich.

30

3s 3 t
m it

3 3d
3s bt
m tit)t

3 30

pP.
3'8‘ 11t titjt

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

Aber damit sind die Valenzméglichkeiten eines Atoms nicht erschépft.

Zum Beispiel haben die Molekiile von Ammoniak und Bortrifluorid folgende
Struktur:

H :i:.:
H:Kl: B:F:
H :F:

In diesen Molekilen sind aus allen ungepaarten Elektronen des Stickstoff-
und Boratoms Atombindungen entstanden. Beim Stickstoffatom ist ein ein-
sames Elektronenpaar verblieben, wihrend beim Boratom die AuBenschale
nicht aufgefiillt ist und ein freies Orbital enthdlt. Es besteht daher die Mog-
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lichkeit fir eine chemische Bindung zwischen dem Stickstoffatom im Am-
moniakmolekil und dem Boratom im Bortrifluoridmolekiil:

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

H :F: ,
Die chemische Bindung zwischen dem Stickstoffatom und dem Boratom stellt
ebenfalls eine Zweielektronen-Zweizentren-Bindung dar. Im Unterschied
zu den vorher betrachteten Fdllen kommt diese Bindung durch 2 Elektronen
zustande, die urspriinglich nur einem Atom angehérten. Eine solche chemi-
sche Bindung, die aus einem einsamen Elektronenpaar des einen Atoms
(Donator) und einem freien Orbital eines anderen Atoms (Akzeptor) ent-
steht, wird koordinative Bindung genannt.
Koordinative Bindung und gewdhnliche Atombindung unterscheiden sich nur
in der Entstehung des gemeinsamen Elektronenpaars, aber nicht in den
Eigenschaften.
Die koordinative Bindung wird im allgemeinen durch ein Pluszeichen am
Donator und ein Minuszeichen am Akzeptor des Elektronenpaars oder durch
einen Pfeil gekennzeichnet, der die Richtung der Verschiebung des Elek-

tronenpaars angibt. Demnach kann die Verbindung aus Ammoniak und
Bortrifluorid wie folgt dargestellt werden:

H F H

F
|| |
H—N+—B-—F oder H—N—B

|1 ||
H F H F

—F

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

H H 1t H T H
H:N: 4+ H*— | H:N:H H:O:+H+—>LH:O:H
H . H )
H + - H ]t
|
H—l\ll—>H @)
i /N
H | | H H_

Es muB hervorgehoben werden, daB3 alle von den Zentralatomen im Am-
monium- und Hydronium-lon gebildeten Bindungen véllig gleichartig sind,
daB die unterschiedliche Darstellung durch Striche oder Pfeile nur auf ver-
schiedene Entstehungswege hinweist. Aus diesem Grunde ist die positive
Ladung der Ammonium- und Hydronium-lonen keinem bestimmten Atom
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zuzuschreiben, sondern auf das gesamte lon zu verteilen (delokalisierte
Ladung). ‘
Unter Beriicksichtigung der verschiedenen Entstehungsmoglichkeiten der
Atombindung soll nun die maximale Wertigkeit der Elemente untersucht
werden. In der K-Schale (n = 1) kénnen sich nur zwei s-Elektronen befinden.
Deshalb kann ein Wasserstoffatom nur ein gemeinsames Elektronenpaar
mit anderen Atomen bilden.

In der L-Schale (n = 2) ist fir 8 Elektronen Platz (2 Elektronen im s- und 6
Elektronen im p-Zustand). Folglich kann ein Atom eines beliebigen Elements
der 2. Periode maximal vier gemeinsame Elektronenpaare mit anderen
Atomen bilden. Somit betrdgt die maximale Anzahl der Atombindungen von
Atomen der Elemente der 2. Periode 4.

Unter diesem Aspekt werden nun die Verbindungen des sogenannten fiinf-
wertigen Stickstoffs, zum Beispiel Salpetersdure HNO,, betrachtet. Zundchst
bildet das Wasserstoffatom eine Atombindung mit einem Sauerstoffatom,
wobei das Saverstoffatom ein ungepaartes Elektron behdilt. '

H:O.
Dieses Sauerstoffatom beteiligt sich an der Bildung einer Atombindung mit
dem Stickstoffatom.
H:0:N.
Bei diesem Stickstoffatom verbleiben folglich zwei ungepaarte Elektronen,
die zwei Atombindungen mit einem zweiten Sauerstoffatom eingehen.
H:0:N::0

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

2p 2p

2s 2s
m Hit)t m Hit

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

.o .o ! o
H:O:N::O oder H_O—N<O
00:0:
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Die Formel des Nitrat-lons l&Bt sich in folgender Weise darstellen:

ioln
[O_N'\/.o]
Aus dieser Formel geht hervor, daB im Nitrat-lon das Stickstoffatom je eine
Einfachbindung mit 2 Saverstoffatomen und eine Doppelbindung mit dem
dritten Saverstoffatom bildet. Indessen ergibt sich aus Experimenten, daB
alle Stickstoff-Sauerstoff-Bindungen im Nitrat-lon sowohl der Festigkeit nach
als auch in bezug auf die Atomabstinde gleichartig sind. Das bedeutet, daB
die Bindungsverhdltnisse im Nitrat-lon nicht nur durch die obige Formel,
sondern auch durch analoge Formeln ausgedriickt werden kénnen.
ol [o=ng]
[0-N(S 0=N{2

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

Die koordinative Bindung fiihrt bei vielen Elementen zu einer ,,ungew6hn-
lichen* Wertigkeit. Zum Beispiel kann im Aluminiumchlorid ein Chloratom
als Donator und das Aluminiumatom als Akzeptor eines Elektronenpaars
auftreten. Auf diesem Wege kommt es zwischen zwei Molekilen des Alu-
miniumchlorids zu koordinativen Bindungen, die in der nachstehenden For-
mel durch Pfeile angegeben sind.

:<':'|: :(.:.I:/:(':.l:
:Cl: Al :Cl: Al Al: Cl:
:Cl: :CI:/:CI:

.o

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

Abb. 11  Modell

des Molekiils von Aluminiumchlorid Al,Clg
schwarze Kugeln: Aluminiumatome

blave Kugeln: Chloratome




































































































































































































