2 Die chemische Bindung

Die Bindungskrifte, die zur Bildung chemischer Verbindungen fiihren, sind unter-
schiedlicher Natur. Es werden daher verschiedene Grenztypen der chemischen Bin-
dung unterschieden. Dies sind

— die Ionenbindung,

— die Atombindung,

— die metallische Bindung,

— die van-der-Waals-Bindung.

Wir werden aber sehen, dass zwischen diesen Idealtypen flieBende Uberginge exis-
tieren.

AuBlerdem wird noch ein spezieller Bindungstyp besprochen, die Wasserstoffbin-
dung.

2.1 Die lonenbindung

Fiir diesen Bindungstyp ist auch die Bezeichnung heteropolare Bindung iiblich.

2.1.1 Allgemeines, lonenkristalle

Ionenverbindungen entstehen durch Vereinigung von ausgepriagt metallischen Ele-
menten mit ausgepriagt nichtmetallischen Elementen, also aus Elementen, die im
PSE links stehen (Alkalimetalle, Erdalkalimetalle) mit Elementen, die im PSE rechts
stehen (Halogene, Sauerstoff).

Als typisches Beispiel einer lonenverbindung soll Natriumchlorid NaCl bespro-
chen werden.

Bei der Reaktion von Natrium mit Chlor werden von den Na-Atomen, die die
Elektronenkonfiguration 1s? 2s? 2p® 3s! besitzen, die 3s-Elektronen abgegeben.
Dadurch entstehen die einfach positiv geladenen Ionen Na™. Diese Ionen haben
die Elektronenkonfiguration des Edelgases Neon 1s? 2s? 2p®. Man sagt, sie haben
Neonkonfiguration. Die Cl-Atome nehmen die abgegebenen Elektronen unter
Bildung der einfach negativ geladenen Ionen Cl~ auf. Aus einem Cl-Atom mit
der Elektronenkonfiguration 1s? 2s? 2p® 3s? 3p> entsteht durch Elektronenauf-
nahme ein Cl~-Ion mit der Argonkonfiguration 1s? 2s? 2p® 3s? 3p°. Stellt man
die Elektronen der duBlersten Schale als Punkte dar, ldsst sich dieser Vorgang
folgendermaf3en formulieren:
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Na + 'Cl — Na"+:Cl~

Durch Elektroneniibergang vom Metallatom zum Nichtmetallatom entstehen aus
den neutralen Atomen elektrisch geladene Teilchen, Ionen. Die positiv geladenen
Ionen bezeichnet man als Kationen, die negativ geladenen als Anionen.

Wegen der verdnderten Elektronenkonfiguration zeigen die Ionen gegeniiber den
neutralen Atomen vollig verdnderte Eigenschaften. Cl- und Na-Atome sind chemisch
aggressive Teilchen. Die Ionen Na™ und C1~ sind harmlose, reaktionstréige Teilchen.
Die chemische Reaktionsfahigkeit wird durch die Elektronenkonfiguration be-
stimmt. Teilchen mit der abgeschlossenen Elektronenkonfiguration der Edelgase
sind chemisch reaktionstrage. Dies gilt nicht nur fiir die Edelgasatome selbst, son-
dern auch fiir Ionen mit Edelgaskonfiguration.

Kationen und Anionen ziehen sich aufgrund ihrer entgegengesetzten elektrischen
Ladung an. Die Anziehungskraft wird durch das Coulomb’sche Gesetz (vgl. Abschn.
1.4.1) beschrieben. Es lautet fiir ein Ionenpaar

1 _Zkezae

F = S (2.1)

T 4x £ r
Es bedeuten: zx und z, Ladungszahl des Kations bzw. Anions, e Elementarladung,
& elektrische Feldkonstante, r Abstand der Ionen.

Die Anziehungskraft F ist proportional dem Produkt der Ionenladungen zx e und
za e. Sie ist umgekehrt proportional dem Quadrat des Abstandes r der Ionen.

Die elektrostatische Anziehungskraft ist ungerichtet, das bedeutet, dass sie in allen
Raumrichtungen wirksam ist. Daher umgeben sich die positiven Na*-Tonen symmet-
risch mit moglichst vielen negativen Cl~-Ionen und die negativen Cl™-Ionen mit
positiven Na™-Ionen (vgl. Abb. 2.1). Aus den Elementen Natrium und Chlor bildet
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Abbildung 2.1 Da das elektrische Feld des Na*-Ions in jeder Raumrichtung wirkt, ist zwi-
schen dem positiven Na*-Ton und allen Cl~-Ionen eine Anziehungskraft wirksam. An das
Na™-Ton lagern sich daher so viele negative Cl~-Ionen an wie gerade Platz haben.

sich daher nicht eine Verbindung, die aus Na*Cl~-Ionenpaaren besteht, sondern
es entsteht ein lonenkristall, in dem die Ionen eine regelméBige dreidimensionale
Anordnung, ein Kristallgitter bilden. Abb. 2.2 zeigt die Anordnung der Na*- und
Cl~-Ionen im NaCl-Kristall. Jedes Na*-Ion ist von 6 Cl~-Ionen und jedes Cl~-Ion
von 6 Na*-Ionen in oktaedrischer Anordnung umgeben. Charakteristisch fiir die ver-
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Abbildung 2.2 a) Kristallgitter des NaCl-Ionenkristalls (Natriumchlorid-Typ). In den drei
Raumrichtungen existiert die gleiche periodische Folge von Na*- und Cl~-Ionen. Damit die
Struktur des Gitters besser sichtbar wird, sind die Ionen nicht maBstabgetreu, sondern nur als
kleine Kugeln dargestellt.

b) Im NaCl-Gitter hat jedes Na*-Ion 6 Cl -Ionen als Nachbarn, die ein Oktaeder bilden.
Jedes Cl~-Ion ist von 6 Na*-Ionen in oktaedrischer Anordnung umgeben. Fiir beide Ionen-
sorten ist also die Koordinationszahl KZ = 6. Jedes Ion ist daher gleich stark an sechs Nach-
barn gebunden.

schiedenen Kristallgitter-Typen ist die Koordinationszahl KZ. Sie gibt die Anzahl
der néchsten gleich weit entfernten Nachbarn eines Gitterbausteins an. Im NaCl-
Kristall haben beide Ionensorten die Koordinationszahl sechs.

Kationen und Anionen nédhern sich einander im Ionenkristall nur bis zu einer
bestimmten Entfernung. Zwischen den Ionen miissen daher auch AbstoBungskrifte
existieren. Diese AbstoBungskrifte kommen durch die gegenseitige Abstoung der
Elektronenhiillen der Ionen zustande. Bei grof3erer Entfernung der Ionen wirken im
Wesentlichen nur die Anziehungskrifte. Bei dichter Anndherung der Ionen beginnen
AbstoBBungskrafte wirksam zu werden, die mit weiterer Anndherung der Ionen we-
sentlich stirker werden als die Anziehungskrifte. Die Ionen nidhern sich deshalb im

Abbildung 2.3 Darstellung des NaCl-Kristalls mit den Cl~- und Na*-Ionen als Kugeln,
maBstéblich richtig. Die Na'-Ionen haben einen Radius von 102 pm, die Cl™-Ionen von
181 pm.
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Abbildung 2.4 a) Schematischer Verlauf der Elektronendichte bei der Ionenbindung. Die
Na™- und CI~-Tonen im NaCl-Gitter beriihren sich, die Elektronenhiillen durchdringen sich
nicht. Die Elektronendichte sinkt daher an der Beriihrungsstelle der Ionen auf annéhernd null.
b) Rontgenographisch bestimmte Elektronendichten in einem NaCl-Kristall. Die Linien ver-
binden Stellen gleicher Elektronendichte (die Zahlen bedeuten Elektronen/1073 m?). Sie
nimmt mit der Entfernung vom Atomkern rasch ab. Auf der Verbindungslinie zwischen Na* -
und Cl™-Ionen nimmt sie auf nahezu null ab. Integriert man die Elektronendichte in den
dadurch abgegrenzten kugelférmigen Ionenvolumina, erhilt man fiir Na* 10,05, fiir C1~ 17,70
Elektronen. Dies beweist den Aufbau des Gitters aus Ionen. Die fehlenden 0,25 Elektronen
befinden sich in Zwischenrdumen auflerhalb der Kugeln.

Kristall bis zu einem Gleichgewichtsabstand, bei dem die Coulomb’schen Anzie-
hungskrifte gerade gleich den AbstoBungskriften der Elektronenhiillen sind (vgl.
Abb. 2.21). Die Ionen verhalten sich in einem Ionenkristall daher in erster Ndherung
wie starre Kugeln mit einem charakteristischen Radius (vgl. Abb. 2.3). Die Elektro-
nenhiillen der Ionen durchdringen sich nicht, die Elektronendichte sinkt zwischen
den Ionen fast auf Null (vgl. Abb. 2.4).

Ionenverbindungen bestehen also nicht aus einzelnen Molekiilen, sondern sind
aus Ionen aufgebaute Kristalle, in denen zwischen einem Ion und allen seinen entge-
gengesetzt geladenen Nachbarionen starke Bindungskrifte vorhanden sind. Ein Io-
nenkristall kann nur insgesamt als ,,Riesenmolekiil“ aufgefasst werden. lonenverbin-
dungen sind daher Festkorper mit hohen Schmelzpunkten (vgl. Tabelle 2.8).

Da in Ionenkristallen die Ionen nur wenig beweglich sind, sind Ionenverbindun-
gen meist schlechte Ionenleiter. Schmelzen von Ionenkristallen leiten dagegen den
elektrischen Strom, da auch in der Schmelze Ionen vorhanden sind, die gut beweglich
sind. Wenn sich Ionenkristalle in polaren Losemitteln wie Wasser l0sen, bleiben die
Ionen erhalten. Da die Ionen frei beweglich sind, leiten solche Losungen den elektri-
schen Strom (vgl. Abschn. 3.7.2).

In Ionenkristallen haben die meisten Ionen, die von den Elementen der Haupt-
gruppen gebildet werden, Edelgaskonfiguration. Ausnahmen sind Sn?* und Pb*™.
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Fiir die edelgasartigen Ionen besteht zwischen der Ionenladungszahl und der Stel-
lung im Periodensystem ein einfacher Zusammenhang, der in der Tab. 2.1 darge-
stellt ist.

Tabelle 2.1 Tonen mit Edelgaskonfiguration

Hauptgruppe Tonenladungszahl Beispiele
1 Alkalimetalle +1 Lit,Na*t, K+
II Erdalkalimetalle +2 Be? ", Mg?*, Ca?™, Ba®*
III Erdmetalle +3 AT
VI Chalkogene -2 02—, §?~
VII Halogene —1 F~,Cl—,Br—, 1~

Die Bildung von Ionen mit Edelgaskonfiguration ist aufgrund der Ionisierungs-
energien (vgl. Tab. 1.11) und Elektronenaffinitdten (vgl. Tab. 1.12) plausibel. Die Me-
tallatome geben ihre Valenzelektronen relativ leicht ab, ein weiteres Elektron lésst
sich aus Kationen mit Edelgaskonfiguration aber nur unter Aufbringung einer ext-
rem hohen lonisierungsenergie entfernen. Es gibt daher keine Ionenverbindungen
mit Na?*- oder Mg>*-Ionen. Bei der Anlagerung eines Elektrons an ein Halogen-
atom wird Energie frei. Die Anlagerung von Elektronen an edelgasartige Anionen
ist nur unter erheblichem Energieaufwand moglich, daher treten in Ionenverbindun-
gen keine CI>~- oder O®~-Ionen auf.

Es wird nun auch klar, warum Ionenverbindungen durch Reaktion von Metallen
mit ausgepragten Nichtmetallen entstehen. Der Elektroneniibergang von einem Re-
aktionspartner zum anderen ist begiinstigt, wenn der eine Partner eine kleine Ionisie-
rungsenergie, der andere eine grof3e Elektronenaffinitit besitzt. Die Alkalimetallha-
logenide sind dementsprechend auch die typischsten Ionenverbindungen.

2.1.2 lonenradien

Man kann die Ionen in Ionenkristallen in erster Ndherung als starre Kugeln betrach-
ten. Ein bestimmtes Ion hat in verschiedenen Ionenverbindungen auch bei gleicher
Koordinationszahl zwar nicht eine genau konstante Grofle, aber die Grofien stimmen
doch so weit iiberein, dass man jeder Ionensorte einen individuellen Radius zuord-
nen kann. Die Ionenradien konnen aus den Abstdnden, die zwischen den Ionen
in Kristallgittern auftreten, ermittelt werden. Man erhélt zunéchst, wie in Abb. 2.5
dargestellt ist, aus den Kationen-Anionen-Absténden fiir verschiedene Ionenkombi-
nationen die Radiensummen von Kation und Anion r5 + rg. Zur Ermittlung der
Radien selbst muss der Radius wenigstens eines Ions unabhéngig bestimmt werden.
Pauling hat den Radius des O~ -Ions theoretisch zu 140 pm berechnet. Die in der
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Abbildung 2.5 Das Kation ist oktaedrisch von Anionen umgeben. Dargestellt sind die vier
Nachbarn in einer Ebene. Kation und Anionen beriihren sich. Aus dem Abstand Kation-
Anion im Gitter erhélt man die Radiensumme von Kation und Anion rg + 7.

Tabelle 2.2 angegebenen Ionenradien basieren auf diesem Wert. Die Radien gelten
fiir die Koordinationszahl 6. Ein weniger gebrduchlicher Radiensatz basiert auf ei-
nem O?~-Radius von 126 pm, der aus rontgenographisch bestimmten Elektronen-
dichteverteilungen abgeleitet wurde. Es ist also schwierig, absolute Radien zu be-
stimmen.

Fir andere Koordinationszahlen dndern sich die Ionenradien. Mit wachsender
Zahl benachbarter Ionen vergrof3ern sich die Absto3ungskréfte zwischen den Elekt-
ronenhiillen der Ionen, der Gleichgewichtsabstand wichst. Aus den bei verschiede-
nen Koordinationszahlen experimentell bestimmten Ionenradien ergibt sich, dass die
relativen Anderungen fiir die einzelnen Ionen individuelle GréBen sind und sich nur
in erster Ndherung eine mittlere Anderung angeben lisst (vgl. FuBnote der Tabelle
2.2). Dafiir erhidlt man die folgende Abhingigkeit.

KZ 8 6 4

p L1 10 08

Bei den Koordinationszahlen 8, 6 und 4 verhalten sich die Radien fiir ein und das-
selbe Ion annidhernd wie 1,1:1:0,8. Das heif3t also, dass das Bild von den starren
Kugeln fiir isoliert betrachtete Ionen nicht gilt, sondern dass sich die Ionenradien aus
dem Gleichgewichtsabstand in einem bestimmten Kristall ergeben. In verschiedenen
Verbindungen verhilt sich ein bestimmtes Ion nur dann wie eine starre Kugel mit
annihernd konstantem Radius, wenn die Anzahl seiner nidchsten Nachbarn, die Ko-
ordinationszahl, gleich ist.

Fir die Ionenradien gelten folgende Regeln:

Kationen sind kleiner als Anionen. Ausnahmen sind die groBen Kationen K™,
Rb™, Cs™, NHJ, Ba?*. Sie sind groBer als das kleinste Anion F~.

In den Hauptgruppen des PSE nimmt der Ionenradius mit steigender Ordnungs-
zahl zu:

Be?t < Mg?t < Ca’t < Sr?t < Ba?t
F- <(Cl” <Br~ <I™
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Der Grund dafiir ist der Aufbau neuer Schalen.
Bei Ionen mit gleicher Elektronenkonfiguration (isoelektronische Ionen) nimmt
der Radius mit zunehmender Ordnungszahl ab:

0%~ >F~ > Na*" > Mg>* > APT

Fiir die Anderung der Radien sind zwei Ursachen zu beriicksichtigen. Mit wachsen-
der Kernladung wird die Elektronenhiille stirker angezogen. Mit wachsender Ionen-
ladung verringert sich der Gleichgewichtsabstand im Gitter, da die Anziehungskraft
nach dem Coulomb’schen Gesetz mit steigender Ionenladung zunimmt. Die Radien
nehmen daher bei den isoelektronischen positiven Ionen viel stirker ab als bei den
isoelektronischen negativen Ionen.

Gibt es von einem Element mehrere positive Ionen, nimmt der Radius mit zuneh-
mender Ladung ab:

Fe?™ > Fe3* Pb%* > Pb**
Tabelle 2.2 Ionenradien in pm

(Tonenradien werden hiufig auch in der Einheit Angstrém angegeben;
1A =10"m = 100 pm).

H- 154 Be?+ 45 AP+ 54 Sit+ 40
F~ 133 Mg+ 72 Ga’* 62 Sn*+ 69
Cl~ 181 Ca2* 100 T+ 89 Pb*+ 78
Br— 196 Sr2+ 118 Bi*+ 103 Ti*+ 61
1~ 220 Ba?* 135 Sc3+ 75 V4t 58
02~ 140 Sn%* 93 Tid+ 67 Mn** 53
S2- 184 Pb%* 119 V3+ 64 Zr4+ 72
N3-— 171 Tiz+ 86 Cr3t 62 Pd++ 62
Li* 76 V2+ 79 Mn3+ 65 Hf*+ 71
Na* 102 Cr2+ 80 Fe3+ 65 Wa+ 66
K+ 138 Mn?+ 83 Co’+ 61 Pttt 63
Rb+ 152 Fe?* 78 Ni?+ 60 Ce** 87
Cs+ 167 Co?* 75 Rh3* 67 U4 89
NH, 143 Niz+ 69 La3* 103 v+ 54
TI* 150 Cu2+ 73 Ayt 85 Nb+ 64
Cu* 77 Zn%+ 74 Ce3+ 101 Ta >+ 64
Ag™ 115 Pd2+* 86 Gd3+ 94 Cro+ 44
Au* 137 Cd2+ 95 Lut 86 Mo®* 59

P2+ 80 V3t 64 Wwo+ 60

Hg>+ 102 ue+ 73

Die Radien gelten fiir die Koordinationszahl 6. Nur die mit * bezeichneten Radien sind fiir die
quadratisch-planare Koordination angegeben.

Die Radien der Kationen sind empirische Radien, die aus Oxiden und Fluoriden ermittelt wur-
den. Sie entstammen dem Radiensatz von Shannon und Prewitt (Acta Crystallogr. 1976, A32,
751) Dort sind auch die Radien fiir andere Koordinationszahlen angegeben. Daraus wurde die
oben angegebene mittlere Anderung der Radien mit der KZ ermittelt. Der Einfluss des Spinzu-
standes auf die Ionengrof3e wird im Abschn. 5.4.6 ,Ligandenfeldtheorie behandelt.
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2.1.3 Wichtige ionische Strukturen, Radienquotientenregel

In Ionenkristallen treten die Koordinationszahlen 2, 3, 4, 6, 8 und 12 auf. Da zwi-
schen den Ionen ungerichtete elektrostatische Krifte wirken, bilden die Ionen je-
weils Anordnungen hochster Symmetrie (vgl. dazu Abb. 2.6 und Abb. 2.7).

AbstoBung gleich gro3

-

@ Kation
O Anion

(a) (b)

Abbildung 2.6 Die in a) dargestellte Anordnung der Ionen ist nicht stabil. Wegen der ge-
genseitigen Abstoung der negativ geladenen Anionen geht a) in b) liber. Die Anordnung a)
ist nur bei gerichteter Bindung moglich. Entsprechend entstehen in Ionenkristallen auch bei
anderen Koordinationszahlen Anordnungen hochster Symmetrie.

Kz 2 3 4 6 8 12
Geometrie Gerade gleichseitiges Tetraeder Oktaeder Wiirfel Kuboktaeder
der Anordnung Dreieck

— A &K B

Abbildung 2.7 Koordinationszahlen und Geometrie der Anordnungen der Ionen in Ionen-
kristallen.

Zunichst sollen Strukturen besprochen werden, die bei Verbindungen der Zusam-
mensetzungen AB und AB, auftreten. In den Abbildungen sind die Kristallstruktu-
ren durch Elementarzellen dargestellt; diese geniigen zur vollstindigen Beschreibung
des Kristallgitters (Elementarzelle s. Abschn. 2.8.1.2).

Abbildung 2.8 Caesiumchlorid-Typ (CsCl), KZ 8. Jedes Cs*-Ion ist von 8 Cl~-Ionen und
jedes Cl~-Ion von 8 Cs*-Ionen in Form eines Wiirfels umgeben.
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AB-Strukturen. Die wichtigsten AB-Gittertypen sind die Caesiumchlorid-Struk-
tur, die Natriumchlorid-Struktur und die Zinkblende-Struktur. Sie sind in den
Abb. 2.8, 2.2 und 2.9 dargestellt. Da bei den AB-Strukturen die Anzahl der Anionen
und Kationen gleich ist, haben beide Ionensorten jeweils dieselbe Koordinationszahl.
Beispiele fiir Ionenkristalle, die in den genannten Strukturen auftreten, enthélt die
Tabelle 2.4.

e ‘} ot

Abbildung 2.9 Zinkblende-Typ (ZnS), KZ 4. Die Zn-Atome sind von 4 S-Atomen und die
S-Atome von 4 Zn-Atomen in Form eines Tetraeders umgeben.

AB,-Strukturen. Die wichtigsten AB,-Gittertypen sind die Fluorit-Struktur, die
Rutil-Struktur und die Cristobalit-Struktur. Sie sind in den Abb. 2.10, 2.11 und 2.12
dargestellt. In den AB,-Strukturen ist das Verhiltnis Anzahl der Anionen durch
Anzahl der Kationen gleich zwei. Die Koordinationszahl der Anionen muss daher
gerade halb so grof3 sein wie die der Kationen. Beispiele fiir die AB,-Strukturen sind
in der Tabelle 2.5 angegeben.

Die besprochenen Strukturen sind keineswegs auf Ionenkristalle beschriankt. Wie
wir spéter noch sehen werden, kommen diese Strukturen auch bei vielen Verbindun-
gen vor, in denen andere Bindungskrifte vorhanden sind.

Abbildung 2.10 Fluorit-Typ (CaF,), KZ 8:4. Die Ca?"-Ionen sind wiirfelférmig von 8F -
Tonen umgeben, die F~-Tonen sind von 4 Ca®>"-Tonen tetraedrisch koordiniert.

Als Antifluorit-Typ bezeichnet man den A,B-Gittertyp, bei dem die negativen Ionen wiirfel-
formig und die positiven Ionen tetraedrisch koordiniert sind. Beispiel Li,O.



80 2 Die chemische Bindung

®Ti
®0

Abbildung 2.11 Rutil-Typ (TiO,), KZ 6:3. Jedes Ti**-Ion ist von 6 O?>~-Ionen in Form
eines etwas verzerrten Oktaeders umgeben, jedes O~ -Ion von 3 Ti**-Ionen in Form eines
nahezu gleichseitigen Dreiecks.

Abbildung 2.12  Cristobalit-Typ (SiO,), KZ 4:2. Die Si-Atome sind tetraedrisch von 4 Sau-
erstoffatomen umgeben, die Sauerstoffatome sind von 2 Si-Atomen linear koordiniert.

Wir wollen uns nun der Frage zuwenden, warum verschiedene AB- bzw. AB,-
Verbindungen in unterschiedlichen Strukturen vorkommen. Da die Coulomb’schen
Anziehungskrifte in allen Raumrichtungen wirksam sind, werden sich um ein Ion
im Gitter moglichst viele Ionen entgegengesetzter Ladung so dicht wie moglich anla-
gern. In der Regel sind die Kationen kleiner als die Anionen, daher sind die Koordi-
nationsverhiltnisse im Gitter meist durch die Koordinationszahl des Kations be-
stimmt (vgl. Abb. 2.13). Die Anzahl der Anionen, mit denen sich ein Kation umge-
ben kann, hiangt vom GroBenverhéltnis der Ionen ab, nicht von ihrer Absolutgrofie
(vergleiche Abb. 2.14). Die Koordinationszahl eines Kations hdngt vom Radienquo-
tienten rkation / ’'anion ab. Sind Kationen und Anionen gleich grof3, kénnen 12 Anio-

° Anion
® Kation

Abbildung 2.13 Sind die Kationen kleiner als die Anionen, was meistens der Fall ist, werden
die Koordinationsverhéiltnisse im Gitter durch die Koordinationszahl des Kations bestimmt.
Bei den in der Zeichnung dargestellten Groenverhéltnissen der Ionen ist die Koordinations-
zahl des Kations drei. An das Anion konnen sehr viel mehr Kationen angelagert werden, aber
dann lieBe sich kein symmetrisches Gitter aufbauen.
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Abbildung 2.14 Die Koordinationszahl eines Kations héingt vom GroBenverhiltnis Kation/
Anion ab, nicht von der Absolutgrofle der Ionen. Ist der Radienquotient rK/ ra = 1, lassen
sich in einer Ebene gerade sechs Anionen um ein Kation packen.

nen um das Kation gepackt werden. Mit abnehmendem Verhiltnis ri /ra wird die
maximal mogliche Zahl der Anionen, die mit dem Kation in Beriihrung stehen,
kleiner.

Aus der Gittergeometrie ldsst sich der Zusammenhang zwischen der Koordina-
tionszahl und dem Radienquotienten berechnen. Am Beispiel des Caesiumchlo-
ridgitters soll gezeigt werden, bei welchem Radienverhiltnis der Ubergang von
der KZ 8 zur KZ 6 erfolgt. Ist das Verhéltnis rK/rA = 1, beriihren sich, wie
Abb. 2.15a zeigt, Anionen und Kationen, aber nicht die Anionen untereinander.
Sinkt rK/rA auf 0,732, haben sich die Anionen einander soweit gendhert, dass
sowohl Beriihrung der Anionen und Kationen als auch der Anionen untereinan-
der erfolgt (Abb. 2.15b). Wird das Verhiltnis ri/ra < 0,732, kénnen sich nun,

=
=
=)
=
=

O~

|/
-~

re/ra =1 alle lonen beriihren sich die Anionen kdnnen sich dem
Nt V3 Kation nicht weiter ndhern
A 1 rg/ra < 0,732
(a) (b) re/ra = V31 = 0732 c)
: \ CsCI-Gitter ® Kation
N Kz =18 ® Anion

Abbildung 2.15 Stabilitdt der Caesiumchlorid-Struktur in Abhéngigkeit vom Radienquo-
tienten ri /ra.
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wie Abb. 2.15¢ zeigt, die Anionen den Kationen nicht mehr weiter ndhern. Dies
ist erst dann wieder moglich, wenn die Anionen von der wiirfelféormigen Anord-
nung mit der KZ 8 in die oktaedrische Koordination mit der KZ 6 iibergehen.

Tabelle 2.3 Radienquotienten und Koordinationszahl

Koordinationszahl ~ Koordinations- Radienquotient ri/ra Gittertyp

Kz polyeder

4 Tetraeder 0,225—0,414 Zinkblende, Cristobalit
6 Oktaeder 0,414—0,732 Natriumchlorid, Rutil

8 Wiirfel 0,732—1 Caesiumchlorid, Fluorit

Tabelle 2.4 Radienquotienten ri /ra einiger AB-Ionenkristalle

Caesiumchlorid- Natriumchlorid- Zinkblende-
Struktur Struktur Struktur
rg/ra > 0,73 re/ra = (0,41-0,73) rx/ra = (0,22—0,41)
CsCl 0,94 BaO 0,97 LiF 0,56 BeO? 0,25
CsBr 0,87 KF? 0,96 CaS 0,54 BeS 0,19
NH,CIV 0,83 CsF? 0,78 CoO 0,53
TICI 0,83 NaF 0,77 NaBr 0,52
Csl 0,79 KCl1 0,76 MgO 0,51
NH,Br? 0,77 CaO 0,71 NiO 0,49
TIBr 0,77 KBr 0,71 Nal 0,47

KI 0,64 LiCl 0,41

NaH 0,66 MgS 0,39

SrS 0,61 LiBr 0,38

MnO 0,59 Lil 0,34

NaCl 0,56

VO 0,56

D Die Hochtemperaturmodifikationen kristallisieren in der NaCl-Struktur.

2 Da das Anion kleiner ist als das Kation, ist der Wert fiir r5 /rx angegeben.

3 BeO kristallisiert im Wurtzit-Typ, der dem Zinkblende-Typ eng verwandt ist. Die beiden
Tonensorten sind ebenfalls tetraedrisch koordiniert (vgl. Abb. 2.55).

In der Tabelle 2.3 sind die Bereiche der Radienverhiéltnisse fiir die verschiedenen
Koordinationszahlen angegeben. Beispiele zum Zusammenhang zwischen Gittertyp
und Radienverhiltnis sind fiir AB-Verbindungen in der Tabelle 2.4 und fiir AB,-
Verbindungen in der Tabelle 2.5 zusammengestellt (siche auch Abb. 2.22). In einigen
Fillen treten Abweichungen auf. So kristallisieren z.B. einige Alkalimetallhaloge-
nide in der Natriumchlorid-Struktur, obwohl der Radienquotient Caesiumchlorid-
Struktur erwarten lieBe. Die Abhidngigkeit der Koordinationszahl vom Radienquo-
tienten gilt also nicht streng. Die Ursachen werden im Abschn. 2.1.4 diskutiert.

Auf die Vielzahl weiterer Strukturen kann nur kurz eingegangen werden.
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Tabelle 2.5 Radienquotienten rK/rA einiger AB,-lonenkristalle

Fluorit-Struktur Rutil-Struktur Cristobalit-Struktur
rg/ra > 0,73 rg/ra = (0,41—0,73) rg/ra = (0,22—0,41)
BaF, 1,02 MnF, 0,62 CaBr, 0,51 SiO, 0,29
PbF, 0,89 FeF, 0,59 SnO, 0,49 BeF, 0,26
SrF, 0,85 PbO, 0,56 MgH, 0,47
BaCl, 0,75 ZnF, 0,56 WO, 0,46
CaF, 0,75 CoF, 0,56 TiO, 0,44
CdF, 0,71 CaCl, 0,55 VO, 0,42
Uuo, 0,69 MgF, 0,54 CrO, 0,39
SrCl, 0,62 NiF, 0,52 MnO, 0,38
GeO, 0,38

Eine wichtige ABj;-Struktur ist die Aluminiumfluorid-Struktur. Sie ist in der
ADbb. 2.16 dargestellt. Diese Struktur (bzw. eine leicht deformierte Variante) wird bei
den Fluoriden AlF5, ScFs, FeFs, CoFs, RhF5;, PdF; sowie den Oxiden CrOs;, WO;
und ReOj; gefunden.

@ Al
oF

Abbildung 2.16 Idealisierter Aluminiumfluorid-Typ (AlF;). Jedes AI**-Ion ist von 6 F~-
Tonen oktaedrisch umgeben. Die AlFg-Oktaeder sind iiber gemeinsame Ecken dreidimensio-
nal verkniipft. Die F~-Ionen sind linear von zwei A’ "-lonen koordiniert.

Die wichtigste A,B;-Struktur ist die Korund (a-Al,Os5)-Struktur (Abb. 2.17). In
ihr kristallisieren die Oxide Cr,03, Ti,O3, V,03, a-Fe,0s5, a-Ga,0O5; und Rh,0s.

Zwei haufig auftretende Strukturen sind die Perowskit-Struktur und die Spinell-
Struktur. In beiden Strukturen treten Kationen in zwei verschiedenen Koordinati-
onszahlen auf. Verbindungen mit Perowskit-Struktur (Abb. 2.18) haben die Zusam-
mensetzung ABXj3. Typische Vertreter des Perowskit-Typs sind die Verbindungen

+1+2 +1+2 +1+5

_ +2+4 +2+4 +3+3
KMgF;, KNiF;, NaWO;, BaTiO;, CaSnO;, LaAlO;
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(b) Aufsicht auf die Struktur

Al**-lonen

unbesetzte
Al-Gitterplatze

0%-lonen
inder Schicht A

0%-lonen
in der Schicht B

L
Ay
¥

O e Oe
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(a) perspektivische Darstellung (c) Entstehung der verzerrten
der idealisierten Struktur (OAl,)-Tetraeder

Abbildung 2.17 Korund-Typ (a-Al,03) KZ 6:4

Die Sauerstoffionen bilden Schichten dichtester Packung, die in zwei Lagen iibereinander
gestapelt sind: ABAB ... (hexagonal-dichteste Kugelpackung; vgl. Abschn. 2.4.2). Zwischen je
zwei Sauerstoffschichten befindet sich eine Aluminiumschicht C, in der jeder dritte Platz un-
besetzt ist. Die AI**-Tonen einer Schicht bilden Sechsringe, deren Mittelpunkte unbesetzt
sind. In den aufeinander folgenden Schichten sind fiir die Leerstellen [] die drei Lagemoglich-
keiten realisiert. Die AI**-Ionen sind oktaedrisch von O~ -Ionen koordiniert. In der idealen
Struktur hitten die O?>~-Ionen eine prismatische Umgebung mit zwei unbesetzten Punktlagen.
Durch die in c) dargestellte Verschiebung der AlI**-Ionen wird die Koordination anniihernd
tetraedrisch. Die Al-Sechsringe sind dadurch gewellt.

Die Kationen konnen Ladungszahlen von +1 bis +5 haben, die Summe der Ladun-
gen der A- und B-Ionen muss aber immer gleich der Summe der Ladungen der
Anionen sein. Das kleinere der beiden Kationen hat die Koordinationszahl 6, das

groflere die Koordinationszahl 12. Ein Perowskit mit gemischtem Anionengitter ist
+2+3

BaScO,F.

Sind die A-Kationen nur wenig grofler als die B-Kationen, dann tritt bei den
Verbindungen ABXj; die Ilmenit-Struktur auf, die mit der Korund-Struktur eng ver-
wandt ist. Alle Kationen sind oktaedrisch koordiniert. Beispiele: FeTiO3;, MgTiOs3,
NiMnOs;, LiNbO:s.
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@ Ti

Oca
®0

Abbildung 2.18 Perowskit-Typ ABXj. Beispiel CaTiOs. Die Ti**-Ionen sind von 6 0%~ -
Ionen oktaedrisch koordiniert, die Ca?*-lIonen von 12 O? -Ionen in Form eines Kubokta-
eders. Aus der Perowskit-Struktur entsteht die Aluminiumfluorid-Struktur (Abbildung 2.16),
wenn die Ca?*-Plitze unbesetzt bleiben. Der Ubergang zwischen beiden Strukturen ist in den
Wolframbronzen realisiert (vgl. Abschn. 5.13.6.4).

In der idealen Struktur gilt fiir die Radien der Ionen die Beziehung rs + rx = \/5 (rg + rx).

Abweichungen davon werden durch den Toleranzfaktor ¢ erfasst: r4 +rx = t\/§ (rg + rx).

Er liegt meist zwischen 0,9 und 1,1. In den ,,verzerrten* Perowskiten ist die kubische Symmet-
rie (vgl. Abschn. 2.8.1.2) erniedrigt (tetragonal, orthorhombisch, rhomboedrisch).

Die Spinell-Struktur (Abb. 2.19) tritt bei Verbindungen der Zusammensetzung
AB,X, auf. In den Oxiden AB,O,4 mit Spinell-Struktur miissen durch die Kationen
acht negative Anionenladungen neutralisiert werden, was durch folgende drei Kom-

./y B A
| A B

@)

L A B—
“/ ) B XA

[ONON |
QO ™ >

Abbildung 2.19 Spinell-Typ AB,X,. Beispiel MgAl,O,4. Die Mg?*-Ionen sind von 4 0%~ -
Tonen tetraedrisch, die AI**-Ionen von 6 O?>~-Ionen oktaedrisch koordiniert. Die Sauerstoff-
ionen sind in der kubisch-dichtesten Kugelpackung angeordnet (vgl. Abschn. 2.4.2 und
Abb. 2.115).

Es sei erwihnt, dass A und B nicht nur zur Bezeichnung der Ionensorten, sondern auch
zur Bezeichnung der Plitze im Gitter verwendet werden. Man nennt hiufig die tetraedrisch
koordinierten Pldtze A-Plitze und die oktaedrisch koordinierten Plitze B-Plitze.
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binationen von Kationen erreicht wird: (A2* + 2B3*"), (A*t + 2B?") und (A%
+ 2B™*). Man bezeichnet diese Verbindungen als (2,3)-, (4,2)- und (6,1)-Spinelle.

Am hiufigsten sind (2,3)-Spinelle. % der Kationen sind tetraedrisch, % oktaedrisch
koordiniert. Normale Spinelle haben die ITonenverteilung A(BB)Oy; die Ionen, die
die Oktaederplétze besetzen, sind in Klammern gesetzt. Spinelle mit der Ionenvertei-
lung B(AB)O,4 nennt man inverse Spinelle. Beispiele:

) +2 +3 +2 +3 +2 +3 +2 +3
Normale Spinelle:  Zn(Al)O,, Mg(Cry)O4, Zn(Fey)O4, Mg(V;)O0y,
+6 +1

W(Naz)04
) +2 42 +4 +3 +2+3 +3 4243
Inverse Spinelle: Mg(MgTi)O4, Fe(NiFe)O,, Fe(FeFe)O,

Auch Spinelle, bei denen die Ionenverteilung zwischen diesen Grenztypen liegt, sind
bekannt. Ob bei einer Verbindung AB,0O, die normale oder die inverse Struktur
auftritt, hingt im Wesentlichen von den folgenden Faktoren ab: Relative Grof3en der
A- und B-Ionen, Ligandenfeldstabilisierungsenergien der Ionen (vgl. Abschn. 5.4.6),
kovalente Bindungsanteile. Einige Ionen besetzen bevorzugt bestimmte Gitterplitze.
Zu den Ionen, die bevorzugt die Tetraederplitze besetzen, gehoren Zn?>*, Cd** und
Fe3*, die oktaedrische Koordination ist besonders bei Cr>™ und Ni?* begiinstigt.

Fe,O; existiert auler in der im Korund-Typ kristallisierenden a-Modifikation in
einer y-Modifikation. y-Fe,Oj besitzt eine fehlgeordnete Spinellstruktur, die sich
vom Fe;0, ableiten lisst. Man ersetzt die Fe?-Ionen der Oktaederpliitze zu % durch
Fe3*-lonen, % der Eisenplitze bleiben unbesetzt (unbesetzte Gitterpldtze nennt man
Leerstellen, Symbol [1), dies fithrt zur Formel Fe3+(Fe§/+3I:|1 13)O4. Die analoge
Struktur besitzt y-Al,Os.

Beispiele fiir Spinelle mit Schwefel-, Selen-, Tellur- und Fluoranionen sind:
ZnAlLS,, FeCr,S,, CosS,, CuTi,S,, CdCr,S,, CuCr,S,, CuCr,Se,, CuCr,Te,, NiLi,F,.

Bei den bisher besprochenen Strukturen gibt es keine isolierten Baugruppen im
Gitter. In vielen Ionenkristallen treten rdumlich abgegrenzte Baugruppen auf, z. B.
die Ionen

Abbildung 2.20 Calcit-Typ (CaCOs). Die Calcit-Struktur l4sst sich aus der Natriumchlorid-
Struktur ableiten. Die Ca?"-Ionen besetzen die Na™-Positionen, die planaren CO3~-Gruppen
die Cl~-Positionen. Die Raumdiagonale, die senkrecht zu den Ebenen der CO3~-Ionen liegt,
ist gestaucht, da in dieser Richtung die CO3~-Gruppen weniger Platz bendtigen.
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CO§7 Carbonat-Ion
NOs; Nitrat-Ion
SOﬁ_ Sulfat-Ion
PO; Phosphat-Ion

Innerhalb dieser Gruppen liegt keine Ionenbindung, sondern Atombindung vor. In
der Abb.2.20 ist als Beispiel eine der beiden Kristallstrukturen von CaCOg, der
Calcit-Typ, dargestellt. Obwohl CaCO5; und CaTiOj; die analogen Formeln besitzen,
sind die Kristallgitter ganz verschieden.

2.1.4 Gitterenergie von lonenkristallen’

Die Gitterenergie von Ionenkristallen ist die Energie, die frei wird, wenn sich Ionen
aus unendlicher Entfernung einander ndhern und zu einem lonenkristall ordnen.
Man kann die Gitterenergie von Ionenkristallen berechnen. Der einfachste Ansatz
berticksichtigt nur die Coulomb’schen Wechselwirkungskréfte zwischen den Ionen
und die AbstoBBungskréfte zwischen den Elektronenhiillen.

Ein Ionenpaar, dessen Ladungen als Punktladungen zx e und z e im Abstand r
betrachtet werden, hat die elektrostatische potentielle Energie (Coulomb-Energie)

2
A SN
4.7'[80}’

Ec (2.2)
(s. Gl. 1.12). Da z negativ ist, ist auch die Coulomb-Energie (bezogen auf unendli-
che Entfernung der Ionen) negativ (vgl. Abb. 2.21).

Befindet sich das Ion der Ladung zk e in einem Kristall, dann kann die Coulomb-
Energie dieses Ions nur durch Beriicksichtigung der Wechselwirkung mit allen be-
nachbarten Ionen berechnet werden. Als Beispiel sei das NaCl-Gitter betrachtet
(Abb. 2.2). Ein Na™-Ion hat in der 1. Koordinationssphire im Abstand r 6 Cl™-
Nachbarn, es folgen 12Na* im Abstand r+/2, 8Cl~ im Abstand r+/3, 6Na™ im

Abstand r+/4, 24 Cl1~ im Abstand r~/5 usw. Die Coulomb-Energie eines Na*-Ions
im NaCl-Kristall betrdgt also

2 2 2 2 2
_Zria e 6+szKe 12 zxzae 8  zxzke 6  zxzae 24

Ec
Az eyr dmegr2  Ameor/3  Ameor/4  dmeor/S
Fiir das NaCl-Gitter ist zg = —za, demnach zx z4a = — 212< und
2 2
Ec = _ K€ 6—£+£—i+ﬁ—...
arer \ N2 B A A5

! In diesem Abschnitt werden Kenntnisse iiber die Begriffe Stoffmenge und Reaktionsenthalpie
vorausgesetzt. Sie werden in den Abschn. 3.1 und 3.4 behandelt.
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Tabelle 2.6 Madelung-Konstanten A

Strukturtyp A
Caesiumchlorid ATB™ 1,7627
Natriumchlorid ATB™ 1,7476
Wurtzit ATB™ 1,6413
Zinkblende ATB~ 1,6381
Fluorit AT B 5,0388
Rutil AT B 4,816
Cadmiumiodid AT B 471
Korund A3T B3 25,0312

Mit den angegebenen Madelung-Konstanten und zix = 1 erhélt man aus Gl. (2.4) die Gitterener-
gie fiir 1 mol Formeleinheiten A+ B—, A" B;” bzw. A3* B3~ Fiir Ionenkristalle A2+ B2~ und

A*T B2~ mit doppelt so groBen Ionenladungen ist zx = 2 einzusetzen.

Der Klammerausdruck héngt nur von der Gittergeometrie ab, sein Konvergenz-
wert wird Madelung-Konstante A genannt. A hat fiir das NaCl-Gitter den Wert
1,7476. Madelung-Konstanten fiir andere Gittertypen sind in der Tabelle 2.6 ange-
geben.

Beachtet man die Wechselwirkungen aller Ionen, so erhélt man fiir 1 mol NaCl
die Coulomb-Energie

_ZKEAN, 2.3)

Ec= 4 egr

Na = 6,022 - 10%® mol™! ist die Teilchenanzahl, die ein Mol eines jeden Stoffes
enthélt (Avogadro-Konstante).
Die AbstoBungsenergie kann nach Born mit der Beziehung

E=7
r
beschrieben werden. B und n sind Konstanten, die empirisch bestimmt werden miis-
sen. n hingt vom Ionentyp ab, lésst sich aus der Kompressibilitdt von Salzen ableiten
und hat meist Werte zwischen 6 und 10. Fiir die meisten Rechnungen konnen aber

fiir Ionen gleicher Elektronenkonfiguration die in der Tabelle 2.7 angegebenen

Tabelle 2.7 Werte des Exponenten »n in der Born-Gleichung fiir verschiedene Elektronenkonfi-
gurationen

Elektronenkonfiguration des Ions n

(He] 5
[Ne] 7
[Ar], [Cu™] 9
[Kr], [Ag™] 10
[Xe], [Au™] 11
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Abstoungsenergie

AbstoBungsenergie
beirg—___ 4
1

Coulomb-Energie U
beirg —|

g

Coulomb-Energie

Abbildung 2.21 Energiebetrédge bei der Bildung eines Ionenkristalls als Funktion des lonen-
abstands. Schon bei grofen Ionenabstinden wird Coulomb-Energie frei. Sie wéchst bei abneh-
mendem Abstand mit % Die AbstoBungsenergie ist bei grofferen lonenabstdnden viel kleiner

als die Coulomb-Energie, wichst aber mit abnehmendem Abstand rascher an. Die resultie-
rende Gitterenergie (blau gezeichnete Kurve) durchlduft daher ein Minimum. Die Lage des
Minimums bestimmt den Gleichgewichtsabstand der Ionen ry im Gitter. Bei r(y hat die frei
werdende Gitterenergie den gro3tmoglichen Wert, der Ionenkristall erreicht einen Zustand
tiefster Energie.

n-Werte verwendet werden. Bei Ionenkristallen, die aus Ionen mit unterschiedlichen
Elektronenkonfigurationen aufgebaut sind, wird der Mittelwert verwendet. Ein gro-
Ber n-Wert bedeutet, dass die AbstoSungskrifte mit wachsendem r sehr viel schneller
abnehmen als die Coulomb-Anziehungskrifte, aber mit abnehmendem r schneller
zunchmen (vgl. Abb. 2.21).

Fir die Gitterenergie in Abhingigkeit von r erhdlt man also
2 2
e"NaA B
Ug — _ k€ Nad + -
4egr r

Beim Gleichgewichtsabstand r = ry, muss U, ein Minimum aufweisen (Abb. 2.21).
Fiir das Minimum gilt

(dUg> _g_ KCNaA  nB
r=ry

dr n+1

47 & r(z) ro
Daraus erhilt man fiir die Konstante B

2 2
ke NaA

B = ro
ndmeg

und fiir U, bei r = r
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U, =

zéezNAA< 1)
= —————— |1

4.77,'80}’0

. (2.4)

Im ersten Term ist die Coulomb-Energie, im zweiten Term die Abstoungsenergie
enthalten. Da n-Werte von 8 bis 10 hiufig sind, ist die Gitterenergie im Wesentlichen
durch den Beitrag der Coulomb-Energie bestimmt (Abb. 2.21). Eine Anderung von
n hat nur einen geringen Einfluss auf den Wert von U,. Den Einfluss von Ionengrof3e
und Ionenladungszahl z auf die Gitterenergie zeigt Tabelle 2.8. Die Gitterenergie
von Ionenkristallen einer bestimmten Struktur nimmt mit abnehmender Ionengrof3e
und zunehmender Ionenladung zu.

Tabelle 2.8 Zusammenhang zwischen IonengroRe, Gitterenergie!), Schmelzpunkt und Hérte

Summe der Gitterenergie Schmelzpunkt Ritzhirte
Verbindung Tonenradien in pm in kJ/mol in °C nach Mohs
NaF 235 — 913 992 32
NaCl 283 - 778 800 2-25
NaBr 297 — 737 747 2
Nal 318 — 695 662 -
KF 271 — 808 857 -
KCl 319 — 703 770 22
KBr 333 — 674 742 1,8
KI 354 — 636 682 1,3
MgO 212 —3920 2642 6
CaO 240 —3513 2570 45
SrO 253 —3283 2430 35
BaO 276 —3114 1925 33

D Bisher wurden EnergiegroBen wie z. B. die Ionisierungsenergie fiir einzelne Teilchen angege-
ben. Die Gitterenergie wird fiir 1 mol angegeben, das sind 6,022 - 10?> Formeleinheiten (vgl.
Abschn. 3.1).

Beispiel: Gitterenergie von NaCl

A = 1,7476

ik = 1

ro = 2,83 - 1071° m (Summe der Ionenradien von Na* und Cl™)

n = 8 (Mittelwert aus den n-Werten der Ne- und Ar-Konfiguration)

Durch Einsetzen der Zahlenwerte und Konstanten in Gl. (2.4) erhélt man
3 1,602%- 107 ¥ A%s%- 1,7476 - 6,022 - 10 mol ! < 1)
47-8,854-10 " A% kg 'm-283-10"'m

8

o
Il

(— 858 +107)kImol ' = —751kJmol "
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Die Gitterenergie betrégt U, = —751 kJ mol~!. Sie enthilt den Betrag der frei-
werdenden Coulomb-Energie von Ec = —858 kJ mol ! und den der aufzuwen-
denden AbstoBungsenergie von E, = +107 kJ mol 1.

Fiir 1 mol einzelne NaCl-lonenpaare erhdlt man aus Gl. (2.2) die Coulomb-
Energie Ec = —491 kJ mol~!. Das Ionengitter ist also sehr viel stabiler.

Die Grof3e der Gitterenergie ist ein Ausdruck fiir die Stdarke der Bindungen zwischen
den Ionen im Kiristall. Daher hidngen einige physikalische Eigenschaften der Ionen-
verbindungen von der Grofie der Gitterenergie ab. Vergleicht man Ionenkristalle
gleicher Struktur, dann nehmen mit wachsender Gitterenergie Schmelzpunkt, Siede-
punkt und Hirte zu, der thermische Ausdehnungskoeffizient und die Kompressibili-
tit ab. Daten fiir einige in der Natriumchlorid-Struktur kristallisierende Ionenverbin-
dungen sind in der Tabelle 2.8 angegeben. Als weiteres Beispiel sei Al,O5 angefiihrt,
das aufgrund seiner extrem hohen Gitterenergie von 13000 kJ mol~' sehr hart ist
und daher als Schleifmittel verwendet wird.

Die Gitterenergie ist auch von Bedeutung fiir die Loslichkeit von Salzen. Bei der
Auflosung eines Salzes muss die Gitterenergie durch einen Energie liefernden Pro-
zess aufgebracht werden. Dieser Prozess ist bei der Losung in Wasser die Hydrata-
tion der Tonen (vgl. Abschn. 3.7.1). Obwohl die Loslichkeit eines Salzes ein kompli-
ziertes Problem ist und eine Voraussage iiber die Loslichkeit von Salzen schwierig
ist, verstehen wir, dass Ionenverbindungen mit hohen Gitterenergien wie MgO und
Al,O5 in Wasser unloslich sind.

Die Berechnung der Gitterenergie kann noch verbessert werden, wenn auler der
Coulomb-Energie und der AbstoBungsenergie weitere Energiebetrige, z. B. die van-
der-Waals-Energie (vgl. S. 169) und die Nullpunktsenergie beriicksichtigt werden
(Tabelle 2.9). Unter der Nullpunktsenergie versteht man die Schwingungsenergie der
Ionen, die der Kristall auch bei 0 K aufweist. Sie vermindert den Gesamtbetrag der
Gitterenergie nur wenig. Die van-der-Waals-Anziehung ist zwischen allen Teilchen
wirksam. Sie kommt durch Wechselwirkung von Dipolmomenten zustande, die durch
Polarisation der Elektronenhiillen induziert werden. Je groBer die Ionen sind, umso
stiarker sind sie polarisierbar (vgl. S. 168) und umso grofier wird die van-der-Waals-
Anziehungskraft. Ndher wird dieser Bindungstyp im Abschn. 2.3 behandelt. AuBer-
dem gibt es auch fiir die AbstoBungsenergie genauere Berechnungen.

Tabelle 2.9 Komponenten der Gitterenergie
(Zahlenwerte in kJ mol 1)

NaF NaCl Csl AgCl TIC1
Coulomb-Energie —1048 —861 —619 —875 —732
AbstoBungsenergie + 150 +104 + 69 +146 +142
van-der-Waals-Energie - 20 — 24 - 52 —121 —116

Nullpunktsenergie + 4 + 3 + 1 + 4 + 4
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Abbildung 2.22 Die Coulomb-Energie von AB-Strukturen in Abhéngigkeit vom Radien-
quotienten.

Bei %Kz 1 hat die CsCI-Struktur die groBte negative Coulomb-Energie. Mit abnehmendem
Radienquotienten wéchst die Coulomb-Energie bis %K = 0,732. Dieser Wert kann fiir KZ = 8
nicht unterschritten werden (vgl. Abb. 2.15), eine weitere Zunahme der Coulomb-Energie ist
nur moglich, wenn ein Wechsel zu KZ = 6 erfolgt. Dies wiederholt sich fiir die NaCl-Struktur

bei :XK = 0,414. Bei kleinen Radienquotienten ist die ZnS-Struktur mit KZ = 4 am stabilsten.

In der Radienquotientenregel kommt zum Ausdruck, dass eine Ionenverbindung
in derjenigen Struktur kristallisiert, fiir die die Coulomb-Energie am grofiten ist
(Abb. 2.22). Sie ist als Faustregel niitzlich und fiihrt, wie die Tabellen 2.4 und 2.5
zeigen, zu richtigen Voraussagen, wenn die Radienquotienten nicht nahe bei Werten
liegen, bei denen ein Strukturwechsel zu erwarten ist. Oft ist aber eine Voraussage
allein auf Grund der Coulomb-Energie nicht moglich. Ein Beispiel ist das Auftreten
der Caesiumchlorid-Struktur. Auf Grund der Madelung-Konstante kommt es beim
Ubergang von der NaCl-Struktur zur CsCl-Struktur nur zu einem sehr geringem
Anstieg der Coulomb-Energie von ca. 1%. Die Zunahme der Ionenradien beim
Ubergang von der KZ 6 zur KZ 8 fiihrt zu einem wesentlich hoheren Verlust an
Coulomb-Energie.

Beispiel: Gitterenergie von BaO

K= 2

n =9

A(NaCl) = 1,7476 A(CSCl) = 17627
rVI(0?~) = 140 pm PVII(O27) = 142 pm
rVi(Ba?") = 136 pm rVI(Ba?t) = 142 pm
r(Ba’™)

— =097
r(07)
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Damit erhilt man aus der Gl. (2.4)

U,(NaCl) = (—3518 + 391)kJ mol~! = —3127 kJ mol !
U,(CsCl) = (—3449 + 383)kJ mol~! = —3066 kJ mol !

Entgegen dem Radienquotienten liefert die NaCl-Struktur mehr Gitterenergie,
und tatsdchlich kristallisiert BaO im NaCl-Typ.

Mit der elektrostatischen Theorie ist nicht zu verstehen, warum tiberhaupt Verbin-
dungen in der CsCl-Struktur kristallisieren. Da die van-der-Waals-Energie mit wach-
sender Anzahl der Nachbarionen zunimmt, ist offenbar diese Energie fiir das Auftre-
ten der CsCl-Struktur entscheidend, aber nur dann ausreichend, wenn die Polarisier-
barkeit beider Ionen groB ist (vgl. S. 169 u. Tab. 2.9). Dies ist bei CsCl, CsBr, Csl,
TICI, TIBr und TII der Fall, nicht aber z. B. bei CsF und KF (s. Tabelle 2.4).

In ionischen Verbindungen mit CsCl-Struktur sind neben den ionischen Wechsel-
wirkungen auch van-der-Waals-Wechselwirkungen strukturbestimmend.

2.1.5 Born-Haber-Kreisprozess

Bei der Bildung eines Ionenkristalls aus den Elementen unter Standardbedingungen
(vgl. Abschn. 3.4) wird die Standardbildungsenthalpie AHg frei. Sie kann direkt
gemessen werden. Der Ionenkristall kann aber auch in einigen hypothetischen Reak-
tionsschritten entstehen:

AHg
1 B
Nag, +3Cly, NaCl,,
1
2AHp U,
AHg E., Z ;
Cl, Clg + Nag,
: I
Na(g)
Reaktionsschritte Erforderliche Energie
Sublimation von Natrium; Uberfithrung AHg Sublimationsenthalpie von Natrium
des Metalls in ein Gas aus Na-Atomen:
Nag) — Nay,
Dissoziation des Cl,-Molekiils in Atome: AHP Dissoziationsenthalpie von Chlor
Clyg) — 2Cl)
Ionisierung der Natriumatome: I Tonisierungsenergie von Natrium

P
Nag — Nag) +e
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Reaktionsschritte Erforderliche Energie

Anlagerung von Elektronen an die Cl-Atome: E., Elektronenaffinitit von Chlor
Cl(g) + 67 —_— Cl(;)
Bildung des Ionenkristalls aus Na™- und L Gitterenergie von NaCl
Cl~-Ionen:

+ _
Na(g) + Cl(g) - NaCl(s)

Nach dem Satz von HeB (vgl. Abschn. 3.4) ist die Energiedifferenz zwischen zwei
Zustanden unabhédngig vom Weg, auf dem man vom Anfangszustand zum Endzu-
stand gelangt. Fiir die Standardbildungsenthalpie AHg gilt daher

AHE = AHS + X AHR + [+ Eeo + U,
Fiir NaCl sind die einzelnen Beitrige in kJ mol !
—411 = + 108 + 121 + 496 — 349 + U,

Mit dem Born-Haber-Kreisprozess erhilt man fiir die Gitterenergie U, = —787kJ
mol 1.

Anwendung des Kreisprozesses
Indirekte Bestimmung von Gitterenergien (siche oben).

Bei Alkalimetallhalogeniden ist die Differenz zwischen den berechneten und den
aus dem Born-Haber-Kreisprozess bestimmten Gitterenergien nicht grofler als
etwa 5%.

Bestimmung der Elektronenaffinitédten.
Stabilitdt hypothetischer Ionenverbindungen (Zahlenwerte in kJ mol™1).

Beispiel: NeCl
AHg = AHg + AHB + 1 S E ST
AHg =0 +121 + 2084 —349 + U, = 1856 + U,

AHg wird positiv, da die groBe Ionisierungsenergie der Ne-Atome durch die Git-
terenergie nicht kompensiert werden kann. Ne " Cl~ ist nicht stabil. Das gleiche
Ergebnis erhilt man auch fiir NaCl, und MgCl;.

Beispiel: AICI

Die Bildungsenthalpie von AICI ist negativ
Al + 3 Cl, — AICI AHf = —188kJmol !

Bezogen auf die Elemente ist die ionogene Verbindung stabil, bezogen auf eine
Disproportionierung aber instabil
3AICI— 2 Al + AlCL; AH° = —130kJmol '
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Bestimmung von Hydratationsenthalpien AHy; (vgl. Abschn. 3.7.1).

Hydratationsenthalpien von Salzen konnen bestimmt werden, wenn die Losungs-
enthalpien AH; und die Gitterenergien bekannt sind.

AH
AB, = Az + B

AHy(A")+AHy(B")

2.2 Die Atombindung

Fiir diesen Bindungstyp sind auflerdem die Bezeichnungen kovalente Bindung und
homopolare Bindung {iiblich.

2.2.1 Allgemeines, Lewis-Formeln

Die Atombindung tritt dann auf, wenn Nichtmetallatome miteinander eine chemi-
sche Bindung eingehen. Dabei bilden sich héufig kleine Molekiile wie H,, N,, Cl,,
H,O, NH;, CO,, SO,. Die Stoffe, die aus diesen Molekiilen bestehen, sind im Norm-
zustand (p, = 1 bar, f, = 0 °C) oft Gase oder Flussigkeiten. Durch Atombindungen
zwischen Nichtmetallatomen konnen aber auch harte, hochschmelzende, kristalline
Festkorper entstehen. Dies ist z. B. bei der Kohlenstoffmodifikation Diamant der
Fall.

Nach den schon 1916 von Lewis entwickelten Vorstellungen erfolgt bei einer
Atombindung der Zusammenhalt zwischen zwei Atomen durch ein Elektronenpaar,
das beiden Atomen gemeinsam angehort. Dies kommt in den Lewis-Formeln zum
Ausdruck, in denen Elektronen durch Punkte, Elektronenpaare durch Striche darge-
stellt werden.

Beispiele fiir Lewis-Formeln:
H + H — H:H
bindendes Elektronenpaar
I+ .Gl — ¢l 2
bindendes Elektronenpaar
N 4 N — N :::N:
drei bindende Elektronenpaare
2H" + 'O: — H:0:H
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3H + 'N: — H:N:H
H

2:00 + C- — 0::C::0

Die gemeinsamen, bindenden Elektronenpaare sind durch blaue Punkte symboli-
siert. Nicht an der Bindung beteiligte Elektronenpaare werden als ,,einsame* oder
»hichtbindende® Elektronenpaare bezeichnet. Sie sind durch schwarze Punkte dar-
gestellt.

Einfacher ist die Schreibweise

ICI—CIl, IN=N| bzw. O0=C=0.

Ein Strich, auch Valenzstrich genannt, symbolisiert zwei Elektronen. Wichtig:
Valenzstriche sind Symbole, die fiir freie Elektronenpaare, fiir ,,normale* 2-Zent-
ren-2-Elektronen-Bindungen aber auch fiir Mehrzentrenbindungen stehen
konnen.

Bei allen durch obige Formeln beschriebenen Molekiilen entstehen die bindenden
Elektronenpaare aus Elektronen, die sich auf der dulersten Schale der Atome befin-
den. Elektronen innerer Schalen sind an der Bindung nicht beteiligt. Bei den Lewis-
Formeln brauchen daher nur die Elektronen der duBlersten Schale beriicksichtigt
werden. Bei Ubergangsmetallen konnen allerdings auch die d-Elektronen der zweit-
duBersten Schale an Bindungen beteiligt sein.

Wihrend es bei der Ionenbindung durch Elektroneniibergang vom Metallatom
zum Nichtmetallatom zur Ausbildung stabiler Edelgaskonfigurationen kommt, errei-
chen in Molekiilen mit Atombindungen die Atome durch gemeinsame bindende
Elektronenpaare eine abgeschlossene stabile Edelgaskonfiguration.

Beispiele:

Heliumkonfiguration

Heliumkonfiguration Argonkonfiguration Neonkonfiguration Neonkonfiguration

Die Anzahl der Atombindungen, die ein Element ausbilden kann, hdngt von seiner
Elektronenkonfiguration ab. Wasserstoffatome und Chloratome erreichen durch
eine Flektronenpaarbindung die Helium- bzw. Argonkonfiguration. Sauerstoffatome
miissen zwei, Stickstoffatome drei Bindungen ausbilden, um ein Elektronenoktett
zu erreichen.

Lewis-Formeln sind gut geeignet, das Ergebnis der Valenzbindungstheorie (VB-
Theorie) darzustellen, da bei der VB-Methode die Elektronenpaare an einem Atom
(freie Elektronenpaare) oder zwischen zwei Atomen (bindende Elektronenpaare)
lokalisiert sind.
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2.2.2 Bindigkeit, angeregter Zustand
Mit dem Prinzip der Elektronenpaarbindung kann man verstehen, wie viele kova-

lente Bindungen ein bestimmtes Nichtmetallatom ausbilden kann. Betrachten wir
einige Wasserstoffverbindungen von Elementen der 14. bis 18. Gruppe.

Gruppe 14 15 16 17 18
2. Periode C N (0] F Ne
3. Periode Si P S Cl Ar
Elektronen- s p S p S p S p s p
konfiguration i Y A T T R T T A i Y
der Valenzschale
Zahl moglicher 2 3 2 1 0
Elektronenpaar-
bindungen
Experimentell CH, NH, H,0 HF Kein
nachgewiesene SiH, PH, H,S HCI ¢
einfache Wasser-
stoffverbindungen

H _ _ _
Lewis-Formeln H:C:H H:N:H H:O:H H:F| B

H H

Bei den Elementen der 15.—18. Gruppe stimmt die Anzahl ungepaarter Elektro-
nen mit der Anzahl der Bindungen zu Wasserstoffatomen iiberein. Kohlenstoff und
Silicium bilden aber nicht, wie die Anzahl ungepaarter Elektronen erwarten lésst,
die Molekiile CH, und SiH,, sondern die Verbindungen CH, und SiH, mit vier
kovalenten Bindungen. Dazu sind vier ungepaarte Elektronen erforderlich.

H
4H + C — HCH
H
Eine Elektronenkonfiguration des C-Atoms mit vier ungepaarten Elektronen ent-
steht durch den Ubergang eines Elektrons aus dem 2s-Orbital in das 2p-Orbital
(Abb. 2.23). Man nennt diesen Vorgang Anregung oder ,,Promotion“ eines Elekt-
rons. Dazu ist beim C-Atom eine Energie von 406 kJ/mol aufzuwenden. Ein ange-
regter Zustand wird durch einen Stern am Elementsymbol dargestellt. Trotz der
aufzuwendenden Promotionsenergie wird durch die beiden zusitzlichen Bindungen
soviel Bindungsenergie (vgl. Tabelle 2.14) geliefert, dass die Bildung von CH, ener-
getisch begiinstigt ist.
Die Anzahl der Atombindungen, die ein bestimmtes Atom ausbilden kann, wird
seine Bindigkeit genannt. In der Tabelle 2.10 ist der Zusammenhang zwischen Elekt-
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wachsende .
p

Energie 2p
2s 2s
Grundzustand angeregter Zustand
des Kohlenstoffatoms des Kohlenstoffatoms C*

Abbildung 2.23 Valenzelektronenkonfiguration von Kohlenstoff im Grundzustand und im
angeregten Zustand.

Tabelle 2.10 Elektronenkonfiguration und Bindigkeit der Elemente der 2. Periode

Atom Valenz-Elektronenkonfiguration Bindig- Auflenelektro- Beispiel
oder L keit nen im Bindungs-

Ton 2s 2p zustand

Li 1] 1 2 LiH

Be HEE 2 4 BeCl,

B* HREE 3 6 BF,
B-,cx,N* [1] [1]1]1 4 8 BF,, CH, NH}
N,0* FRHEE 3 8 NH;, H;0*
O,N~ TETHE 2 8 H,0,NH;
O F MRENE 1 8 OH ™, HF
O*",F,Ne [Nl [N 0 - -

ronenkonfiguration und Bindigkeit fiir die Elemente der 2. Periode zusammenge-
stellt.

Die Hauptgruppenelemente konnen nicht mehr als vier 2-Zentren-2-Elektronen-
(2Z/2E-)Atombindungen ausbilden, da nur vier Orbitale fiir Bindungen zur Verfii-
gung stehen und auf der duBersten Schale maximal acht Elektronen untergebracht
werden konnen. Die Tendenz der Hauptgruppenelemente, eine stabile Au3enschale
von acht Elektronen zu erreichen, wird Oktett-Regel genannt. Daraus ergibt sich
z. B. sofort, dass fiir die Salpetersdure HNO; die Lewis-Formel

H—Q—lﬁl=§
Ol

falsch sein muss. Nur ein angeregtes Stickstoffatom konnte fiinfbindig sein. Dazu
miisste jedoch ein Elektron aus der L-Schale in die ndchsthohere M-Schale ange-
regt werden.

RS EERE

2s 2p 2s 2p Orbitale der
M-Schale
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Wegen der gro3en Energiedifferenz zwischen den Orbitalen der L-Schale und der
M-Schale wird keine chemische Verbindung mit einem angeregten N-Atom gebildet.

Auch bei den Elementen hoherer Perioden werden nur s- und p-Orbitale zur Bin-
dung benutzt, und die Oktettregel gilt ebenfalls. Innerhalb einer Gruppe haben ent-
sprechende Verbindungen analoge Formeln: CCly, SiCly, GeCly, SnCl,, PbCly; NHs,
PH;, AsHz, SbH;, BiHs; H,O, H,S, H,Se, H,Te; HFE, HCIL, HBr, HI.

Die Elemente der 3. Periode und hoherer Perioden bilden jedoch viele Molekiile
bei denen in der klassischen Lewis-Formel mehr als vier Valenzstriche (bindende
und freie Elektronenpaare) um das Zentralatom geschrieben werden. Formal wird
damit das Elektronenoktett des Zentralatoms iiberschritten. Diese Molekiile be-
zeichnet man auch als hypervalent oder hyperkoordiniert. Die Bindigkeit ist oft gro-
Ber als vier und die Zentralatome haben hohe Oxidationsstufen. Die hochsten Oxi-
dationsstufen werden aber nur mit sehr elektronegativen Bindungspartnern wie
Fluor und Sauerstoff erreicht. Die Wasserstoffverbindungen PHs oder SHy existie-
ren nicht.

Beispiele enthilt die Tabelle 2.11.

Tabelle 2.11 Molekiile bei denen mit der klassischen Lewis-Formel formal das Elektronenok-
tett des Zentralatoms iiberschritten wird

Molekiil scheinbare Zahl der  scheinbare klassische Lewis-Formel
Valenzelektronen Bindigkeit
am Zentralatom

4 S
S0, 10 4 o o _
70 'l E
4 £l
"SF, 10 4 s
o E E
H,PO, 10 5 H—§—f|>—§—H
IC|)| ol
‘e H |
SO 12 6 S
3 — 7 N A
— IFl = o 0
IE| FI 7 N
+6 = =
SF, 12 6 _>s/ _
IE” | NFl ol
ve I =
H,S0, 12 6 H—0—S—O0—H
ol I
47 _ I - 0l
HCIO, 14 7 0=Cl—0—H
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Verbindungen mit formaler Oktettiiberschreitung werden im Kap. 4 besprochen.
An einigen Beispielen werden im Abschn. 2.2.12 unter Hyperkonjugation, nicht-
klassische 7-Bindungen die Bindungen mit der MO-Theorie erklirt.

2.2.3 Dative Bindung, formale Ladung

Die beiden Elektronen einer kovalenten Bindung miissen nicht notwendigerweise
von verschiedenen Atomen stammen. Betrachten wir die Reaktion von Ammoniak
NH; mit Bortrifluorid BF;

H IE| H IFI_
HIN: + BIFl — HIN: BIFI
H IE] H |FI

Die bindenden Elektronen der Stickstoff-Bor-Bindung werden beide vom N-Atom
geliefert. Man schreibt daher auch H3;N — BF;.

Teilt man die bindenden Elektronen zwischen den an der Bindung beteiligten
Atomen zu gleichen Teilen auf, dann gehoren zu H ein, zu F sieben, zu N vier und
zu B vier Elektronen. Verglichen mit den neutralen Atomen hat N ein Elektron
weniger, B ein Elektron mehr. Dem Stickstoffatom wird daher die formale Ladung
+1, dem Boratom die formale Ladung —1 zugeordnet.

(<) [S]
H;N — BF;

Fiir die beschriebene Bindung werden die Bezeichnungen dative Bindung und koor-
dinative Bindung benutzt. Es handelt sich weiterhin um eine kovalente Bindung.
Allerdings gibt es einen Unterschied bei der Bindungsspaltung und Bindungsstirke
zwischen einer ,normalen“ und einer dativen kovalenten Bindung. Die C—C-Bin-
dung in Ethan, zu der jedes C-Atom ein Elektron beigesteuert hat, wird durch die
Zufuhr der Bindungsdissoziationsenergie D homolytisch gespalten. Ethan zerféllt bei
der Spaltung mit der niedrigsten moglichen Energie in zwei Methyl-Radikale.

D = 337 kJ/mol

H;C—CH, H;C- + -CH;

Die dative B—N-Bindung im isoelektronischen (isosteren) Molekiil Amminboran
spaltet dagegen heterolytisch.

D = 176 kJ /mol

H3N—BH3 H3N| + BH3

Die Bindungsdissoziationsenergie D zeigt, dass die ,,normale* kovalente C—C-Bin-
dung in Ethan mehr als doppelt so stark ist wie die dative B—N-Bindung in Ammin-
boran.
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Weitere Beispiele:

H
H | o
HN + H' — H—IT]—H
H H

Durch Reaktion von NH; mit einem Proton H* (Wasserstoffatom ohne Elektron)
entsteht das Ammoniumion NHJ . Das freie Elektronenpaar des N-Atoms bildet
mit H' eine kovalente Bindung.

o @
Kohlenstoffmonooxid [|C=O0|

N
O

— 8
Salpetersdure H—O e

&

/

/

Man muss zwischen der formalen Ladung und der tatsidchlichen Ladung eines Atoms
unterscheiden. Bei einer Bindung zwischen zwei verschiedenen Atomen gehort das
bindende Elektronenpaar den beiden Atomen nicht zu genau gleichen Teilen an,
wie bei der Zuordnung von Formalladungen vorausgesetzt wurde. So ist z. B. die
tatsdchliche Ladung des N-Atoms im NH{ -Ion viel kleiner als einer vollen Ladung
entspricht, da die bindenden Elektronen vom N-Atom stirker angezogen werden als
vom H-Atom (vgl. Abschn. 2.2.8). Die Festlegung einer formalen Ladung fiir ein
Atom ist sinnvoll, da ein einfacher Zusammenhang zwischen der formalen Ladung
eines Atoms und seiner Bindigkeit existiert (vgl. Tabelle 2.10 und Tabelle 2.11).

2.2.4 Das Valenzschalen-Elektronenpaar-Abstol3ungs-Modell

Zur Deutung von Molekiilgeometrien wurde von Gillespie und Nyholm das Modell
der Valenzschalen-Elektronenpaar-Abstoung entwickelt (VSEPR-Modell, nach Va-
lence Shell Electron Pair Repulsion).

Wichtig: Das VSEPR-Konzept ist ein reines Strukturkonzept. Das VSEPR-
Konzept beschreibt nicht die Bindungssituation um das Zentralatom, auch wenn
es ,,bindende Elektronenpaare” verwendet. In Bezug auf die Bindungsbeschrei-
bung ist das VSEPR-Konzept sogar irrefithrend, da es suggeriert, dass jede Bin-
dung eine 2-Zentren-2-Elektronen-Bindung ist. Das VSEPR-Konzept spiegelt lo-
kalisierte 2-Zentren-2-Elektronen-Bindungen vor, wo tatsdchlich Mehrzentren-
bindungen vorliegen. Das VSEPR-Modell liefert aber schnell eine anschauliche
Deutung der Molekiilstrukturen. Da die Bindungsbeschreibung in einem Molekiil
nicht losgelost von seiner Struktur gefiihrt werden kann, haben wir das VSEPR-
Konzept den Bindungsmodellen vorangestellt. Das VSEPR-Konzept beruht auf
vier Regeln.
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In Molekiilen des Typs AB,, ordnen sich die Elektronenpaare in der Valenzschale
des Zentralatoms so an, dass der Abstand moglichst grof3 wird.

Die Elektronenpaare verhalten sich so, als ob sie einander absto3en. Dies hat zur
Folge, dass sich die Elektronenpaare den kugelférmig um das Zentralatom gedachten
Raum gleichméBig aufteilen. Wenn jedes Elektronenpaar durch einen Punkt symbo-
lisiert und auf der Oberflache einer Kugel angeordnet wird, deren Mittelpunkt das
Zentralatom A darstellt, dann entstehen Anordnungen mit maximalen Abstinden
der Punkte. Fiir die Molekiile des Typs AB,, erhélt man die in der Abb. 2.24 darge-
stellten geometrischen Strukturen. Beispiele dafiir sind in der Tabelle 2.12 zu finden.

Mit dem VSEPR-Modell konnen auch solche Molekiilstrukturen verstanden wer-
den, bei denen im Molekiil freie Elektronenpaare, unterschiedliche Substituenten
oder Mehrfachbindungen vorhanden sind.

Tabelle 2.12 Molekiilgeometrie nach dem VSEPR-Modell
(X einfach gebundenes Atom)

Anzahl der Geometrie Molekiil- Molekiil- Beispiele
Elektronen-  der Elekt- typ gestalt
paare ronenpaare
2 linear AB, linear HgX,, CdX,;, ZnX,, BeCl,
3 dreieckig AB; dreieckig BX;, Gals
AB,E V-formig SnCl,
4 tetraedrisch AB, tetraedrisch BeXif, BX,, CX,, NX 4+,
SiX,, GeXy, AsXS
AB;E trigonal- NXs, OHY, PXs, AsX,
pyramidal SbXj5, P,Og¢
AB,E, V-formig 0X,, SX,, SeX,, TeX,
5 trigonal- ABs trigonal- PCls, PFs, PCLI3F,, SbCls
bipyramidal bipyramidal
ABLE tetraedrisch SF,, SeF,, SCl,
verzerrt
AB;E, T-formig CIF;, BrF;
AB,E; linear ICI,, 15, XeF,
5 quadratisch- ABs quadratisch- ~ SbFs
pyramidal pyramidal
6 oktaedrisch AB, oktaedrisch SF¢, SeFg, TeFe, PClg,
PF, , SiF; , Te(OH),
ABsE quadratisch-  CIFs, BrFs, IFs
pyramidal
AB,E, quadratisch-  ICl,, 1,Clg, BrF,, XeF,
planar
7 pentagonal- AB, pentagonal- IF;, TeF,

bipyramidal bipyramidal
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AB, AB,

o e e

Gerade gleichseitiges Dreieck Tetraeder

trigonale Bipyramide quadratische Pyramide Oktaeder pentagonale Bipyramide

Abbildung 2.24 Anordnungen von Punkten (Elektronenpaare bzw. Liganden) auf einer Ku-
geloberflidche, bei denen die Punkte maximale Abstdnde besitzen. Bei fiinf Liganden gibt es
zwei Losungen. Die meisten Molekiile ABs bevorzugen die trigonale Bipyramide. Die drei
dquatorialen Positionen sind den beiden axialen Positionen nicht dquivalent.

Die freien Elektronenpaare E in einem Molekiil vom Typ ABE,, befinden sich
im Gegensatz zu den bindenden Elektronenpaaren im Feld nur eines Atomkerns. Sie
beanspruchen daher mehr Raum als die bindenden Elektronenpaare und verringern
dadurch die Bindungswinkel.

Beispiele fiir die tetraedrischen Strukturen AB4, AB3;E und AB,E, sind CH,, NH;
und H,O.

AB, AB E AB,E,
H
e
H H H Q
H H H
Bindungswinkel: ~ 109,5 107° 104,5

Gibt es fiir freie Elektronenpaare in einem Molekiil mehrere mogliche Positionen,
so werden solche Positionen eingenommen, bei denen die gegenseitige AbstoBung
am kleinsten ist und die Wechselwirkung mit den bindenden Elektronenpaaren mog-
lichst klein ist.
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In den oktaedrischen Strukturen AB4E, besetzen die beiden Elektronenpaare da-
her trans-Positionen, es liegt ein planares Molekiil vor.

Beispiele fiir die oktaedrischen Strukturen ABg, ABsE und AB4E, sind SF¢, BrFs
und XeF,.

AB ;E AB 4E,
F
F ‘
Bindungswinkel: FSF 90° FaxBrF 85° FXeF 90°

In trigonal-bipyramidalen Strukturen besetzen freie Elektronenpaare die dquato-
rialen Positionen. Ursache: Die Valenzwinkel in der dquatorialen Ebene betragen
120°, die Winkel zu den Pyramidenspitzen nur 90°. Der Abstand zu einem Nachbar-
atom in der Aquatorebene ist daher groBer als zu einem Nachbaratom in der Pyrami-
denspitze.

Beispiele fiir die trigonal-bipyramidalen Strukturen ABs, AB4E, AB3E,, AB,E;
sind PFs, SF,, CIF; und XeF,.

ABg AB,LE AB3E, AB, E;
F F F F
. l‘k I
NP— " F cl F Xe
F ‘ F J
F F F F
Bindungswinkel:
FsqPFasq 120° FsqSFsq 101° FaxClIF;q 87,5° Fax XeF,y 180°
FaxPFax 180° FaySF.x 173° FaxCIF 4 175°

Der groflere Raumbedarf der freien Elektronenpaare verringert die idealen Bin-
dungswinkel 90°, 120°, 180° der trigonalen Bipyramide. In den trigonal-bipyramida-
len Molekiilen sind die dquatorialen Abstinde um 5 bis 15 % kleiner als die axialen
Abstédnde. In der Ebene sind die Atome also fester gebunden.

Ein Beispiel fiir die pentagonal-bipyramidale Struktur AB; ist IF;.
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F

Elektronegative Substituenten ziehen bindende Elektronenpaare stdrker an sich
heran und vermindern damit deren Raumbedarf. Die Valenzwinkel nehmen daher
mit wachsender Elektronegativitdt x der Substituenten ab.

Beispiele:

PI; 102° Asl; 101°
PBr; 101° AsBr; 100°
PCl; 100° AsCly 98°
PF, 98° AsF, 96°

Xgp > X > XBr > X[

Bei gleichen Substituenten, aber abnehmender Elektronegativitit x des Zentral-
atoms, nehmen die freien Elektronenpaare mehr Raum ein, die Valenzwinkel verrin-
gern sich.

Beispiele:

H,O 104° NF; 102°
H,S 92° PF; 98°
ste 91° ASF3 96°
H,Te 89° SbF; 88°

xo>xs>xSe>xTe xN>xP>xAS>be

In der trigonalen Bipyramide besetzen die elektronegativeren Atome — da sie weni-
ger Raum beanspruchen — die axialen Positionen.

Beispiele:

07NN

Cl F
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Mehrfachbindungen beanspruchen mehr Raum als Einfachbindungen und verrin-
gern die Bindungswinkel der Einfachbindungen.

Ist neben der Doppelbindung auch ein freies Elektronenpaar vorhanden, verstirkt
sich die Abnahme des Bindungswinkels. Sind mehrere Doppelbindungen vorhanden,
ist der Winkel zwischen diesen der grofite des Molekiils.

Beispiele:
0 (0] 0
Lo L Loy
F ‘\' F F
F F F
Bindungswinkel: ~ FPF 101° OSF 107° 0SO0 124°

FSF 93° FSF  96°

In trigonal-bipyramidalen Molekiilen liegen wegen ihrer groleren Raumbeanspru-
chung die Doppelbindungen in der Aquatorebene.

Beispiele:

F F
F o)
S
0 0
F F

Das VSEPR-Modell setzt eine Aquivalenz der Elektronenpaare voraus. Es ignoriert
die Unterschiedlichkeit der Energien und rdumlichen Orientierungen der Atomorbi-
tale. Mit wenigen an der Erfahrung orientierten Regeln liefert es aber eine anschauli-
che und leicht verstdndliche Systematik der Molekiilstrukturen. Fiir Nebengruppen-
elemente ist es jedoch in der Regel nicht anwendbar.

2.2.5 Valenzbindungstheorie

Mit der Theorie von Lewis konnte formal das Auftreten bestimmter Molekiile er-
klart werden. Sauerstoff und Wasserstoff konnen das Molekiil H,O bilden, aber bei-
spielsweise nicht ein Molekiil der Zusammensetzung H,O. Wieso aber ein gemeinsa-
mes Elektronenpaar zur Energieabgabe und damit zur Bindung fithrt (vgl
Abb. 2.25), blieb unverstandlich. Im Gegensatz zur lonenbindung ist die Atombin-
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Energie

isolierte Atome

wachsende Kernabstdnde ———

Abbildung 2.25 Energie von zwei Wasserstoffatomen als Funktion der Kernabstidnde. Bei
Anndherung von zwei H-Atomen nimmt die Energie zunéchst ab, die Anziehung iiberwiegt.
Bei kleineren Abstidnden iiberwiegt die AbstoBung der Kerne, die Energie nimmt zu. Das
Energieminimum beschreibt den stabilsten zwischenatomaren Abstand und den Energiege-
winn, die Stabilitdt des Molekiils, bezogen auf zwei isolierte H-Atome.

dung mit klassischen Gesetzen nicht zu erkldren. Erst die Wellenmechanik fiihrte
zum Verstdndnis der Atombindung.

Es gibt zwei Nédherungsverfahren, die zwar von verschiedenen Ansitzen ausgehen,
aber im Wesentlichen zu den gleichen Ergebnissen fithren: die Valenzbindungstheorie
(VB-Theorie) und die Molekiilorbitaltheorie (MO-Theorie). VB- und MO-Theorie sind
zwei Darstellungen der Wirklichkeit, die komplementédr und nicht gegensatzlich sind.

Ahnlich wie man fiir einzelne Atome ein Energieniveauschema von Atomorbita-
len aufstellt, stellt man in der MO-Theorie fiir das Molekiil als Ganzes ein Energie-
niveauschema von Molekiilorbitalen auf. Unter Beriicksichtigung des Pauli-Verbots
und der Hund’schen Regel werden die Molekiilorbitale mit den Elektronen des Mo-
lekiils besetzt (vgl. Abschn. 1.4.7).

In der VB-Theorie sind die Elektronenpaare zwischen zwei Atomen (als bindende
Elektronenpaare) oder an einem Atom (als freie Elektronenpaare) lokalisiert. Eine
eventuell notwendige Delokalisierung iiber mehrere Atome wird durch ,,mesomere
Grenzstrukturen beschrieben (Abschn. 2.2.8).

In diesem sowie den folgenden Abschn. 2.2.6—2.2.8 wird die Atombindung zu-
néchst mit der VB-Methode behandelt. Sie ist etwas anschaulicher als die MO-Me-
thode, insbesondere weil die Ergebnisse der VB-Methode oft gut durch Lewis-For-
meln dargestellt werden konnen. Zunéchst behandeln wir die Bindung im Wasser-
stoffmolekiil.

Uberlappung von Atomorbitalen zu ¢-Bindungen

Betrachten wir die Bildung eines H,-Molekiils aus den beiden Atomen H, und Hg.
Zu jedem Atom gehort ein bestimmtes Elektron, das Elektron 1 zu Hy, das Elekt-
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ron 2 zu Hg. Die 1s-Wellenfunktionen bezeichnen wir mit i, (1) und yg(2). Bei
groBem Abstand der Atome findet keine Wechselwirkung statt, fiir das Gesamtsys-
tem betrédgt die Energie £ = Eo + Eg = 2 Ey und als Losung der Zweielektronen-
Wellengleichung erhilt man die Wellenfunktion y = 1 (1) ¥g(2). Bei Annidherung
der Atome erfolgt eine Wechselwirkung. Zunéchst wird angenommen, dass die Wel-
lenfunktion 9 = (1) ¥g(2) noch annidhernd richtig ist. Die Wechselwirkung wird
durch sechs Coulomb-Wechselwirkungsterme beriicksichtigt, die die Wechselwirkung
zwischen Kern A, Kern B, Elektron 1 und Elektron 2 erfassen. Fiir die Energie E
als Funktion des Kernabstands r erhilt man ein Energieminimum von —24 kJ mol !
bei r = 90 pm (Kurve a der Abb. 2.26). Die experimentelle Bindungsenergie ist aber
—458 kJ mol~! und die beobachtete Bindungslinge 74 pm.

n

(=1

[=]
T

o
=]
T

b isolierte
—_—

—100 Atome

T
o

—200

Energie E (kJ mol_') —_—
T
o
/

—300

—400

«

Il Il Il Il Il
0 50 100 150 200 250
Kernabstand r (pm) ———

Abbildung 2.26 Bindungsenergie des Molekiils H, als Funktion des Kernabstands r.

e beschreibt die experimentellen Werte, a basiert auf einer Wellenfunktion, die den Aufenthalt
jedes Elektrons auf den Bereich eines Kerns beschrinkt. Bei b ist das Elektronenpaar mit
antiparallelem Spin iiber den ganzen Bereich des Molekiils delokalisiert. ¢ berticksichtigt zu-
satzlich die Kontraktion der 1s-Funktion, d auerdem ionische Strukturanteile. Der instabile
Zustand f resultiert aus einem Elektronenpaar mit parallelem Spin.

Einen entscheidenden Fortschritt gab es durch Heitler und London (1927). Nur
bei groBlen Kernabstinden ist es gerechtfertigt, jedes Elektron einem Kern zuzu-
ordnen.

Im Molekiil ist auf Grund der Heisenberg’schen Unbestimmtheitsbezichung (vgl.
Abschn. 1.4.3) der Aufenthaltsort eines Elektrons unbestimmt, die beiden Elektro-
nen sind nicht unterscheidbar. Es muss daher die Wellenfunktion y5(2) yg(1)
ebenso richtig sein wie die Wellenfunktion ¢a(1) ¥g(2). Sind beide Funktionen Lo-
sungen der Schrodinger-Gleichung, dann sind es auch ihre Linearkombinationen in
denen
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Knotenflache

/ @)

(53)
=77 W\

Q)
6

(a) (b)

bindende Elektronendichte

Abbildung 2.27 Elektronendichte im H,-Molekiil

a) Beim stabilen Zustand hat die Elektronendichte auf der Kernverbindungsachse hohe
Werte. Diese Elektronendichte wirkt bindend, da die auf sie wirkende Anziehung beider
Kerne die Kernabstoung tiberkompensiert.

b) Beim instabilen Zustand existiert senkrecht zur Kernverbindungsachse eine Knotenflache
mit der Elektronendichte null, die KernabstoBung iiberwiegt.

Y = yYa(l) - vu(2) + yYa2) - wa(1) (2.5)
Y- = yYa(l) - vu(2) —ya(2) - we(1) (2.6)

die Ununterscheidbarkeit der beiden Elektronen 1 und 2 beriicksichtigt ist. Zu den
Wellenfunktionen (2.5) und (2.6) gehoren die Kurven b und f der Abb. 2.26. Kurve
b beschreibt einen stabilen Zustand des Molekiils mit einer Energieerniedrigung um
303 kJ mol~! beim Abstand 87 pm. Dies ist bereits % der experimentellen Bindungs-
energie. Die Energieerniedrigung wird dadurch bewirkt, dass nun jedes Elektron
eine groBBere Bewegungsfreiheit hat und in die Nahe beider Kerne gelangen kann.
Sie wird gewohnlich als Austauschenergie bezeichnet. Das Pauli-Prinzip fordert, dass
zum stabilen Molekiilzustand, den die Wellenfunktion (2.5) beschreibt, zwei Elektro-
nen mit antiparallelem Spin gehoren. Kurve f beschreibt dagegen einen instabilen
Molekiilzustand mit zwei Elektronen parallelen Spins.

Die mit den Wellenfunktionen (2.5) und (2.6) berechneten Elektronendichtever-
teilungen sind in der Abb. 2.27 dargestellt. Charakteristisch fiir die kovalente Bin-
dung ist, dass auf der Kernverbindungsachse hohe Elektronendichten auftreten.

Bei kleinen Abstinden der H-Atome ist zu erwarten, dass die Wellenfunktionen
sich von denen ungestorter 1s-Orbitale unterscheiden. Verbesserungen erhilt man
bei Berticksichtigung der Kontraktion der 1s-Orbitale und ihrer Abweichung von
der Kugelsymmetrie (Kurve ¢ der Abb. 2.26; 85 % der Bindungsenergie bei einem
Kernabstand von 75 pm). Es gibt eine — wenn auch geringe — Wahrscheinlichkeit
dafiir, dass sich beide Elektronen gleichzeitig bei einem Kern aufhalten. Dies kann
mit den Strukturformeln Hy Hy und HXHg symbolisiert werden. Bei Berticksich-
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Pz P.

Positive Uberlappung erfolgt, wenn Bereiche der Orbitale mit gleichen Vorzeichen der Wel-
lenfunktion iiberlappen. Nur positive Uberlappung fiihrt zur Bindung.

z

S Pz

Pz 7P

Negative Uberlappung fiihrt zur Abstofung, da zwischen den Kernen Knotenflichen auf-
treten.

Abbildung 2.28 Uberlappungen von Atomorbitalen unterschiedlicher Symmetrie.

tigung dieser ionischen Strukturen erhilt man eine weitere Verbesserung (Kurve d
der Abb. 2.26; 87 % der Bindungsenergie). Die experimentelle Bindungsenergie
(Kurve e der Abb. 2.26; —458 kJ mol~!) konnte mit aufwendigen Verbesserungen
der Wellenfunktionen berechnet werden.

Die Bildung des H,-Molekiils ldsst sich nach der VB-Theorie wie folgt beschreiben
(vgl. Abb. 2.32). Bei der Anndherung zweier Wasserstoffatome kommt es zu einer
Uberlappung der 1s-Orbitale. Uberlappung bedeutet, dass ein zu beiden Atomen
gehorendes, gemeinsames Orbital entsteht, das aufgrund des Pauli-Verbots mit nur
einem Elektronenpaar besetzbar ist und dessen beide Elektronen entgegengesetzten
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Spin haben miissen. Die beiden Elektronen gehoren nun nicht mehr nur zu den
Atomen, von denen sie stammen, sondern sie sind ununterscheidbar, konnen gegen-
seitig die Plidtze wechseln und sich im gesamten Raum der iiberlappenden Orbitale
aufhalten. Das Elektronenpaar gehort also, wie schon Lewis postulierte, beiden Ato-
men gleichzeitig an. Die Bildung eines gemeinsamen Elektronenpaares fiihrt zu einer
Konzentration der Elektronendichte im Gebiet zwischen den Kernen, wihrend au-
Berhalb dieses Gebiets die Ladungsdichte im Molekiil geringer ist als die Summe
der Ladungsdichten, die von den einzelnen, ungebundenen Atomen herriihren. Die
Bindung kommt durch die Anziehung zwischen den positiv geladenen Kernen und
der negativ geladenen Elektronenwolke zustande. Die Anziehung ist umso grofer, je
groBer die Elektronendichte zwischen den Kernen ist. Je stiarker zwei Atomorbitale
iberlappen, umso stirker ist die Elektronenpaarbindung.

Bindung erfolgt aber nur, wenn die Uberlappung positiv ist. Damit eine positive
Uberlappung zustande kommt, miissen die iiberlappenden Atomorbitale eine geeig-
nete Symmetrie besitzen. Beispiele fiir positive Uberlappung, negative Uberlappung
und Uberlappung Null sind in der Abb. 2.28 dargestellt.

Die Lewis-Formeln geben keine Auskunft iiber den rdumlichen Bau von Molekii-
len. Fiir die Molekiile H,O und NHj sind verschiedene rdumliche Anordnungen der
Atome denkbar. H,O konnte ein lineares oder ein gewinkeltes Molekiil sein. NH;
konnte die Form einer Pyramide haben oder ein ebenes Molekiil sein.

Uber den rdumlichen Aufbau der Molekiile erhilt man Auskunft, wenn man fest-
stellt, welche Atomorbitale bei der Ausbildung der Elektronenpaarbindungen iiber-
lappen. In den Abb. 2.29, 2.30 und 2.31 ist die Uberlappung der Atomorbitale fiir
die Molekiile HF, H,O und NHj; dargestellt.

H,O sollte danach ein gewinkeltes Molekiil mit einem H—O—H-Winkel von 90°
sein. Experimente bestédtigen, dass H,O gewinkelt ist, der Winkel betridgt jedoch
104,5°. Beim Molekiil H,S wird ein H—S—H-Winkel von 92° gefunden. Fiir NH;
ist eine Pyramidenform mit H—N—H-Winkeln von 90° zu erwarten. Die pyramidale
Anordnung der Atome wird durch das Experiment bestétigt, die H—N—H-Winkel
betragen allerdings 107°. Bei PH; werden H—P—H-Winkel von 93° gefunden.

o-Uberlappung

2p,-Orbital 1s-Orbital

Abbildung 2.29 Uberlappung des 1s-Orbitals von Wasserstoff mit einem 2p-Orbital von
Fluor im Molekiil HFE. Das bindende Elektronenpaar gehort beiden Atomen gemeinsam. Jedes
der beiden Elektronen kann sich sowohl im p- als auch im s-Orbital authalten. Durch die
Uberlappung kommt es zwischen den Atomen zu einer Erhohung der Elektronendichte und
zur Bindung der Atome aneinander.
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Abbildung 2.30 Modell des H,O-Molekiils. Zwei 2p-Orbitale des Sauerstoffatoms iiberlap-
pen mit den 1s-Orbitalen der beiden Wasserstoffatome. Da die beiden p-Orbitale senkrecht
zueinander orientiert sind, ist das H,O-Molekiil gewinkelt. Die Atombindungen sind ge-
richtet.

Abbildung 2.31 Modell des NH3-Molekiils. Die drei p-Orbitale des Stickstoffatoms iiberlap-
pen mit den 1s-Orbitalen der Wasserstoffatome. Im NH;-Molekiil bildet N daher die Spitze
einer dreiseitigen Pyramide.

Atombindungen, die wie bei H, durch Uberlappung von zwei s-Orbitalen oder
wie bei HF durch Uberlappung eines s- mit einem p-Orbital zustande kommen,
nennt man o-Bindungen. Die méglichen o-Bindungen zwischen s- und p-Orbitalen
sind in der Abb. 2.32 dargestellt.
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s-s-Uberlappung

(Beispiel Hy)

s-p-Uberlappung
(Beispiel HF)

p-p-Uberlappung
(Beispiel Fy)

Abbildung 2.32 o-Bindungen, die durch Uberlappung von s- mit p-Orbitalen gebildet wer-
den konnen. Bei o-Bindungen liegen die Orbitale rotationssymmetrisch zur Verbindungsachse
der Kerne.

2.2.6 Hybridisierung

Zur Erklarung des rdumlichen Baus von Molekiilen eignet sich das von Pauling
entwickelte Konzept der Hybridisierung. Ein anderes Modell zur Deutung der Mole-
kiilgeometrie, das auf der AbstoBung der Elektronenpaare der Valenzschale basiert
und das als Valence-Shell-Electron-Pair-Repulsion-Modell (VSEPR) bekannt ist,
wurde im Abschn. 2.2.4 besprochen.

sp>-Hybridorbitale. Im Methanmolekiil, CH,, werden von dem angeregten C-Atom
vier o-Bindungen gebildet. Da zur Bindung ein s-Orbital und drei p-Orbitale zur
Verfiigung stehen, sollte man erwarten, dass nicht alle C—H-Bindungen 4dquivalent
sind und dass das Molekiil einen rdumlichen Aufbau besitzt, wie ihn Abb. 2.33a zeigt.
Die experimentellen Befunde zeigen jedoch, dass CH, ein vollig symmetrisches, tetra-
edrisches Molekiil mit vier 4quivalenten C—H-Bindungen ist (Abb. 2.33b). Wir konn-
ten daraus schlieBen, dass das C-Atom im Bindungszustand vier dquivalente Orbitale
besitzt, die auf die vier Ecken eines regulidren Tetraeders ausgerichtet sind.

In der VB-Theorie entstehen vier dquivalente Orbitale durch Kombination aus
dem s- und den drei p-Orbitalen. Man nennt diesen Vorgang Hybridisierung, die
dabei entstehenden Orbitale werden Hybridorbitale genannt (Abb. 2.34).

Die vier ,,gemischten* Hybridorbitale des Kohlenstoffatoms besitzen %s— und %p—
Charakter. Man bezeichnet sie als sp3>-Hybridorbitale, um ihre Zusammensetzung
aus einem s- und drei p-Orbitalen anzudeuten. Jedes sp>-Hybridorbital des C-Atoms
ist mit einem ungepaarten Elektron besetzt. Durch Uberlappung mit den 1s-Orbita-
len des Wasserstoffs entstehen im CHy-Molekiil vier o-Bindungen, die tetraedrisch
ausgerichtet sind. Dies zeigt Abb. 2.35.
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Abbildung 2.33 a) Geometrische Anordnung, die die Atome im Methanmolekiil besitzen
miissten, wenn das C-Atom die C—H-Bindungen mit den Orbitalen 2s, 2p,, 2p,, 2p, ausbilden
wiirde. Das an das 2s-Orbital gebundene H-Atom hat wegen der Abstoung der Elektronen-
hiillen zu den anderen H-Atomen die gleiche Entfernung.

b) Experimentell gefundene Anordnung der Atome im CH4-Molekiil. Alle C—H-Bindungen
und alle H—C—H-Winkel sind gleich. CH, ist ein symmetrisches, tetraedrisches Molekiil.

J——

Mischung

sp3— Hybridorbitale

Abbildung 2.34 Bildung von sp*-Hybridorbitalen. Durch Hybridisierung der s-, p,-, p,- und
p.-Orbitale entstehen vier dquivalente sp>-Hybridorbitale, die auf die Ecken eines Tetraeders ge-
richtet sind. Die sp>-Hybridorbitale sind aus zeichnerischen Griinden vereinfacht dargestellt.

In die Hybridisierung konnen auch Elektronenpaare einbezogen sein, die nicht an
einer Bindung beteiligt sind. In den Molekiilen NH; und H,O sind die Bindungswin-
kel dem Tetraederwinkel von 109° viel néher als dem rechten Winkel. Diese Mole-
kiile lassen sich daher besser beschreiben, wenn man annimmt, dass die Bindungen
statt von p-Orbitalen (vgl. Abb. 2.30 und Abb. 2.31) von sp3-Hybridorbitalen gebildet
werden. Beim NHj ist ein nicht an der Bindung beteiligtes Elektronenpaar, beim
H,O sind zwei einsame Elektronenpaare in die Hybridisierung einbezogen. Dies ist
in der Abb. 2.36 dargestellt.

In den Abbildungen dieses Abschnitts sind aus zeichnerischen Griinden die Hybri-
dorbitale vereinfacht dargestellt. Die tatsdchliche Elektronendichteverteilung eines
sp3-Hybridorbitals des C-Atoms zeigt das Konturliniendiagramm der Abb. 2.37.

sp-Hybridorbitale. Aus einem p-Orbital und einem s-Orbital entstehen zwei dquiva-
lente sp-Hybridorbitale, die miteinander einen Winkel von 180° bilden (Abb. 2.38).
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Abbildung 2.35 Bindung im CH,-Molekiil. Die vier tetraedrischen sp>-Hybridorbitale des
C-Atoms iiberlappen mit den 1s-Orbitalen der H-Atome. Alle C—H-Bindungsabstiande und
alle H—C—H-Bindungswinkel sind iibereinstimmend mit dem Experiment gleich. Die Photo-
elektronenspektroskopie zeigt fir CH, im Bereich der Valenzelektronen energetisch unter-
schiedliche Banden, die drei Orbitalen und einem Orbital zugeordnet werden konnen. Ein
Unterschied der vier bindenden C—H-Orbitale kann mit der MO-Theorie erkldrt werden
(s. Abschn. 2.2.12).

[ ]
i
,:~- ——<c- 4@ -H
I .
einsames einsame
Elektronenpaar Elektronenpaare
(a) (b)

Abbildung 2.36 a) Modell des Molekiils NHj. Drei der vier sp>-Hybridorbitale des N-Atoms
bilden o-Bindungen mit den 1s-Orbitalen der H-Atome.

b) Modell des Molekiils H,O. Zwei der vier sp>-Hybridorbitale des O-Atoms bilden o-Bindun-
gen mit den 1s-Orbitalen der H-Atome.

o-Bindungen mit Hybridorbitalen beschreiben diese Molekiile besser als o-Bindungen mit
p-Orbitalen (vgl. Abbildung 2.30 und 2.31). Die Photoelektronenspektroskopie zeigt einen
energetischen Unterschied der beiden freien Elektronenpaare im H,O-Molekiil. Dieser Un-
terschied kann mit der MO-Theorie erkldrt werden (s. Abb. 2.70).

sp-Hybridorbitale werden z. B. im Molekiil BeCl, zur Bindung benutzt. BeCl, be-
steht im Gaszustand aus linearen Molekiilen mit gleichen Be—Cl-Bindungen. Das
angeregte Be-Atom hat die Konfiguration 1s? 2s! 2p'. Durch Hybridisierung des 2s-
und eines 2p-Orbitals entstehen zwei sp-Hybridorbitale, die mit je einem Elektron
besetzt sind. Be kann daher zwei gleiche o-Bindungen in linearer Anordnung bilden
(Abb. 2.39).
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Abbildung 2.37 Konturliniendiagramm eines sp>-Hybridorbitals des C-Atoms. Die Kontur-
linien sind Linien gleicher Elektronendichte. Die Knotenfldche geht nicht durch den Atom-
kern. Die Orbitallappen sind rotationssymmetrisch wie die p-Orbitale. Mit Bindungspartnern
in Richtung der Rotationsachse konnen daher o-Bindungen gebildet werden.

Mischung

sp-Hybridorbitale

Abbildung 2.38 Schematische Darstellung der Bildung von sp-Hybridorbitalen. Aus einem
2s- und einem 2p,-Orbital entstehen zwei sp-Hybridorbitale. Die sp-Hybridorbitale bilden mit-
einander einen Winkel von 180°.

Die Bildung von Hybridorbitalen durch Mischen geeigneter Atomorbitale ge-
schieht mathematisch durch Linearkombination von Atomorbitalen (Linearkombina-
tionen der Atomorbitale sind ebenso Losungen der Schrodinger-Gleichung wie die
Atomorbitale selbst). Die beiden sp-Hybridorbitale erhilt man also durch Linear-
kombination des 2s- und des 2p,-Orbitals

Ysp(1) = N (25 + 2p)
wsp(Z) = N(ZS - zp)

Der Normierungsfaktor ist N = L
2
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Abbildung 2.39 a) Elektronenkonfiguration des angeregten Be-Atoms.

b) Bildung von BeCl,. Das 2s- und ein 2p-Orbital des Be-Atoms hybridisieren zu sp-Hybrid-
orbitalen. Die beiden sp-Hybridorbitale von Be bilden mit den 3p-Orbitalen der Cl-Atome
o-Bindungen.

sp>-Hybridorbitale. Hybridisieren ein s-Orbital und zwei p-Orbitale, entstehen
drei dquivalente sp?>-Hybridorbitale (Abb. 2.40). Alle Molekiile, bei denen das Zent-
ralatom zur Ausbildung von Bindungen sp?>-Hybridorbitale benutzt, haben trigonal
ebene Gestalt. Ein Beispiel ist das Molekiil BCl;. Im angeregten Zustand hat Bor
die Konfiguration 1s? 2s' 2p?. Durch Hybridisierung entstehen drei sp>-Hybridorbi-
tale, die mit je einem Elektron besetzt sind. Bor kann daher drei gleiche o-Bindun-
gen bilden, die in einer Ebene liegen und Winkel von 120° miteinander bilden
(Abb. 2.41).

Die Beispiele BeCl,, BF; und CH,4 zeigen, dass das VSEPR- und das Hybridisie-
rungsmodell zum gleichen Ergebnis fiithren.

Weitere Beispiele fiir Hybridisierungen, bei denen s- und p-Orbitale beteiligt sind,
enthélt Tabelle 2.13.

Sind an der Hybridisierung auch d-Orbitale beteiligt, gibt es eine Reihe weiterer
Hybridisierungsmoglichkeiten. Hier sollen nur drei besprochen werden.

120°

120°
|

Mischung X

120°

spz-HybridorbitaIe

Abbildung 2.40 Schematische Darstellung der Bildung von sp>-Hybridorbitalen. Aus den
2s-, 2p,- und 2p,-Orbitalen entstehen drei dquivalente sp>-Hybridorbitale. Die Orbitale liegen
in der xy-Ebene und bilden Winkel von 120° miteinander.
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Abbildung 2.41 a) Elektronenkonfiguration der Valenzelektronen des angeregten B-Atoms.
b) Schematische Darstellung der Bindungen im Molekiil BCl;. B bildet unter Benutzung von
drei sp>-Hybridorbitalen drei o-Bindgungen mit den 3p-Orbitalen der Cl-Atome. Das Molekiil
ist eben. Die Cl—B—Cl-Bindungswinkel betragen 120°.

Tabelle 2.13 Haufig auftretende Hybridisierungen

Hybridorbitale Beispiele

Typ Zahl Orientierung

sp 2 linear CO,, HCN, CG,H,, HgCl,
sp? 3 trigonal SO;, NO3, CO%~,NO;
sp? 4 tetraedrisch NH}, BF,,SO3 ., ClO;

d?sp>-Hybridorbitale. Die sechs Hybridorbitale sind auf die Ecken eines Okta-
eders ausgerichtet. Sie entstehen durch Kombination der Orbitale s, py, p,, p;,
d,>—y?, d.2 (Abb. 2.42).

dsp*-Hybridorbitale. Die Kombination der Orbitale s, p,, py, p.. d.? fithrt zu fiinf
Hybridorbitalen, die auf die Ecken einer trigonalen Bipyramide gerichtet sind.

dsp*-Hybridorbitale. Durch Kombination der Orbitale s, p,, p,, d>— 2 entstehen
vier Hybridorbitale, die in einer Ebene liegen und auf die Ecken eines Quadrats
gerichtet sind.

Beteiligung von d-Orbitalen an Bindungen. Lange Zeit nahm man an, dass bei
Nichtmetallen der 3. Periode und hoherer Perioden d-Orbitale an der Hybridisierung
beteiligt sind und diese Hybridorbitale (z. B. d’sp? oder dsp?)-Bindungen bilden. Da-
mit hat man frither die rdumliche und elektronische Struktur von Verbindungen



2.2 Die Atombindung 119
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Abbildung 2.42 Schematische Darstellung der Bildung der sechs d?sp3-Hybridorbitale aus
den Atomorbitalen d.2, d,2— 2, s, py, py, Pz-

wie SF¢ und PFs erklirt, bei denen mit der klassischen Lewis-Formel formal das
Elekronenoktett des Zentralatoms iiberschritten wird. Theoretische Rechnungen zei-
gen aber, dass die d-Orbitale der Hauptgruppenelemente nur unwesentlich an den
Bindungen beteiligt sind.

Die Bindungen in hypervalenten Molekiilen konnen sowohl mit der VB-Theorie
als auch mit der MO-Theorie (ohne d-Orbitale) befriedigend beschrieben werden.
Im letzten Teil des Abschnitts 2.2.12 Molekiilorbitale werden die Bindungsverhélt-
nisse an einigen Beispielen erldutert.

In Komplexverbindungen von Ubergangsmetallen aber sind die d-Orbitale der Zent-
ralatome ganz entscheidend an den Bindungen beteiligt und fiir die Erklarung der Ei-
genschaften dieser Verbindungen erforderlich. Dies wird im Abschnitt 5.7.5 Liganden-
feldtheorie behandelt. Mit dem VB-Hybridmodell konnten z.B. die nichtoktaedri-
schen, Cs,-verzerrten trigonal-prismatischen Strukturen der d>—M(CH3)e-Verbindun-
gen (M = Mo, W) vorhergesagt und gedeutet werden (Abb. 2.43). Vernachléssigt man
den Beitrag der Valenz-p-Orbitale, so haben die sd>-Hybridorbitale am Metallatom be-
vorzugte Winkel von 63° und 117° mit der Cs,-Geometrie als energieniedrigster Koor-
dination fiir WHg (vgl. Oktaederwinkel von 90° und 180°). In W(CH3)e sind die gefun-
denen Winkel durch LigandenabstoBung etwas aufgeweitet. Der Erfolg des VB-Mo-
dells hdngt hier mit den kovalenten, reinen o-Metall—Ligand-Bindungen zusammen.

Es soll noch einmal zusammenfassend auf die wesentlichen Merkmale der Hybri-
disierung hingewiesen werden.

Die Anzahl gebildeter Hybridorbitale ist gleich der Anzahl der Atomorbitale, die
an der Hybridbildung beteiligt sind.
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75,9°

63° —
o~ CH
; H;C 3
>€\ 117° 3 \VV[\“‘CHﬁ 132,1°
Hae” \CHy
(a) (b) (c)

Abbildung 2.43 a) Gestalt eines sd>-Hybridorbitals mit b) den Bindungswinkeln und der
idealisierten Ausrichtung der sechs sd>-Hybridorbitale zueinander in einer Cs,-symmetrischen
trigonal-prismatischen Anordnung. ¢) Molekiilstruktur mit Bindungswinkeln in W(CH)s.

1s 2P s sp sp
2s

Abbildung 2.44 Das 1s-Orbital von H iiberlappt mit einem sp-Hybridorbital von F stérker als
mit einem 2p-Orbital von F, da die Elektronenwolke des sp-Orbitals in Richtung des H-Atoms
groBer ist als die des p-Orbitals. Hybridisierung fiihrt zu einem Gewinn an Bindungsenergie.

Es kombinieren nur solche Atomorbitale zu Hybridorbitalen, die dhnliche Ener-
gien haben, z. B. 2s-2p; 3s-3p; 4s-4p; 4s-3d.

Die Hybridbildung fiihrt zu einer vollig neuen rdaumlichen Orientierung der Elekt-
ronenwolken.

Hybridorbitale besitzen groflere Elektronenwolken als die nicht hybridisierten Or-
bitale. Eine Bindung mit Hybridorbitalen fiihrt daher zu einer stirkeren Uberlap-
pung (Abb. 2.44) und damit zu einer stirkeren Bindung. Der Gewinn an zusétzlicher
Bindungsenergie ist der eigentliche Grund fiir die Hybridisierung.

Der hybridisierte Zustand ist aber nicht ein an einem isolierten Atom tatsédchlich
herstellbarer und beobachtbarer Zustand wie z. B. der angeregte Zustand. Das Kon-
zept der Hybridisierung hat nur fiir gebundene Atome eine Berechtigung. Bei der
Verbindungsbildung treten im ungebundenen Atom weder der angeregte Zustand
noch der hybridisierte Zustand als echte Zwischenprodukte auf. Es ist aber zweck-
maifBig, die Verbindungsbildung gedanklich in einzelne Schritte zu zerlegen und fiir
die Atome einen hypothetischen Valenzzustand zu formulieren.

Ein Beispiel ist in der Abb. 2.45 dargestellt.

. Anregung Hybridisierung IIIII'I'
3s 3p 3s 3p sp?

und teilweise
Spinumkehr
Grundzustand angeregter Zustand Valenzzustand

Abbildung 2.45 Entstehung des hypothetischen Valenzzustandes aus dem Grundzustand
am Beispiel des Siliciumatoms. Im Valenzzustand sind die Spins der Valenzelektronen statis-
tisch verteilt. Dies wird durch ,,Pfeile ohne Spitze“ symbolisiert.
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2.2.7 m-Bindung

Im Molekiil N, sind die beiden Stickstoffatome durch eine Dreifachbindung aneinan-
der gebunden. Dadurch erreichen beide Stickstoffatome ein Elektronenoktett.

IN=N|

Die drei Bindungen im N,-Molekiil sind nicht gleichartig. Dies geht aus der Lewis-
Formel nicht hervor, wird aber sofort klar, wenn man die Uberlappung der an der
Bindung beteiligten Orbitale betrachtet. Jedem N-Atom stehen drei p-Elektronen fiir
Bindungen zur Verfiigung. In der Abb. 2.46 sind die p-Orbitale der beiden N-Atome
und ihre gegenseitige Orientierung zueinander dargestellt. Durch Uberlappung der
p.-Orbitale, die in Richtung der Molekiilachse liegen, wird eine o-Bindung gebildet.
Wie auch die MO-Theorie zeigt (Abb. 2.66), ist jedoch anzunehmen, dass die o-Bin-
dung durch sp-Hybridorbitale gebildet wird, die zu einer stirkeren Uberlappung fiih-

N
2s 2p

(a)

/

7r-Bindung in der xy-Ebene

| | (d)

(c) m-Bindung in der xz-Ebene

Abbildung 2.46 a) Valenzelektronenkonfiguration des Stickstoffatoms.

b) Die p,-Orbitale der N-Atome bilden durch Uberlappung eine o-Bindung,

c), d) Durch Uberlappung der beiden p,-Orbitale und der beiden p,-Orbitale werden zwei 7-
Bindungen gebildet, die senkrecht zueinander orientiert sind. p-Orbitale, die 7-Bindungen
bilden, liegen nicht rotationssymmetrisch zur Kernverbindungsachse.
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ren. Bei den senkrecht zur Molekiilachse stehenden p,- und p_-Orbitalen kommt es
zu einer anderen Art der Uberlappung, die als 77-Bindung bezeichnet wird. Die Drei-
fachbindung im N,-Molekiil besteht aus einer o-Bindung und zwei dquivalenten 7-
Bindungen. Die beiden w-Bindungen sind senkrecht zueinander orientiert.

Grofle Bedeutung haben xz-Bindungen bei Kohlenstoffverbindungen. In den
Abb. 2.47 und 2.48 sind die Bindungsverhiltnisse fiir die Molekiile Ethylen (Ethen)

AN ¢
2s 2p

H SH =
sp™= Hybridi- 7T-
(a) (b)  sierung  Bindung

c/
N

H

1s 1s
2 2
S S
p sz sp2 p
>
@pz sp%
1s 1s
(c)

Abbildung 2.47 Bindung in Ethen, C,H,.

a) Lewis-Formel.

b) Valenzelektronenkonfiguration des angeregten C-Atoms. Drei Valenzelektronen bilden
sp?-Hybridorbitale.

c) Jedes C-Atom bildet mit seinen drei sp>-Hybridorbitalen drei o-Bindungen.

d) Die p-Orbitale, die senkrecht zur Molekiilebene stehen, bilden eine zz-Bindung.

¢
HC=CH 2s L

Nl B
(a) sp-Hybridi- 7T-
(b) sierung Bindungen

s i %%
sp sp sp sp %72%
(c) ) -

Abbildung 2.48 Bindung in Ethin, C,H,.

a) Lewis-Formel.

b) Valenzelektronenkonfiguration des angeregten C-Atoms. Zwei Valenzelektronen bilden sp-
Hybridorbitale.

c) Jedes C-Atom kann mit seinen zwei sp-Hybridorbitalen zwei o-Bindungen bilden.

d) Die senkrecht zur Molekiilebene stehenden p-Orbitale iiberlappen unter Ausbildung von
zwei m-Bindungen.
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H,C=CH, und Acetylen (Ethin) HC=CH dargestellt. Fiir das Auftreten von 7-
Bindungen gilt:

Einfachbindungen sind o-Bindungen. Doppelbindungen bestehen in der Regel aus
einer o-Bindung und einer 7-Bindung, Dreifachbindungen aus einer o-Bindung und
zwel -Bindungen. Eine Ausnahme liegt im Molekiil C, vor, bei dem die Doppelbin-
dung |C=C]| hauptséchlich aus zwei zm-Bindungen besteht (s. auch Abb. 2.66). 7-
Bindungen, die durch Uberlappung von p-Orbitalen gebildet werden, treten bevor-
zugt zwischen den Atomen C, O und N auf, also bei Elementen der 2. Periode
(Doppelbindungsregel).

Beispiele zur Doppelbindungsregel:

AN
IN=N| IP——P!
Stickstoff besteht aus N,-Molekiilen, in denen die N-Atome durch eine o-Bindung
und zwei 7-Bindungen aneinander gebunden sind. Weiler Phosphor besteht aus
P,-Molekiilen, in denen jedes P-Atom drei o-Bindungen ausbildet.

0=0 58S\
ISI [SI
|
ISI ISI
\Ng_35”

Sauerstoff besteht aus O,-Molekiilen. Die O-Atome sind durch eine o- und eine
m-Bindung aneinander gebunden (zur Beschreibung des Molekiils O, mit der
MO-Theorie vgl. Abschn. 2.2.12). Im Schwefel sind ringférmige Molekiile vorhan-
den, in denen die S-Atome durch o-Bindungen verkniipft sind.

_ —_ |
=C= —Si—O0—Si—O—Si—

I(?I

Kohlenstoffdioxid besteht aus einzelnen CO,-Molekiilen. Das Kohlenstoffatom
ist an die beiden Sauerstoffatome durch je eine o- und eine 7-Bindung gebunden.
Im Gegensatz dazu besteht Siliciumdioxid nicht aus einzelnen SiO,-Molekiilen,
sondern aus einem hochpolymeren Kristallgitter, in dem die Atome durch Ein-
fachbindungen verbunden sind.
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Bei Atomen hoherer Perioden ist die Neigung zu (p-p)z-Bindungen geringer, sie
bilden héufig Einfachbindungen.

Bei den Atomen O und N sind Mehrfachbindungen energetisch begiinstigt, weil
die Bindungsenergien der Einfachbindungen O—O und N—N aufgrund der Absto-
Bung der freien Elektronenpaare (s. S. 126) anomal klein sind (vgl. Tabelle 2.15).

Zunichst meinte man, dass die Hauptgruppenelemente hoherer Perioden (> 2)
mit sich selbst keine stabilen Verbindungen mit (p-p)z-Bindungen bilden. In den
achtziger Jahren wurden jedoch viele Verbindungen synthetisiert, in denen diese Ele-
mente an (p-p)7-Bindungen beteiligt sind. Die Fahigkeit, (p-p)z-Bindungen zu bil-
den, ist aber bei den Elementen der 2. Periode wesentlich grof3er als bei den Elemen-
ten hoherer Perioden, man erhilt dafiir die Reithe O > N=C > S >P > Si
= Ge. Die Werte fiir die atomaren z-Bindungsenergien in kJ/mol betragen:

(0] C N S P Si
157 136 125 96 71 52

Daraus lassen sich fiir die Bindungen C=C, C=N, N=N und N=O pz-Bindungs-
energien von 250 —280 kJ/mol abschitzen. Verglichen damit, betragen die ps-Bin-
dungsenergien fiir die Bindungen Si=Si 105 kJ/mol und fiir P=P 140 kJ /mol.

Verbindungen mit (p-p)7-Bindungen der schweren Hauptgruppenelemente unter-
einander konnen hauptsichlich durch zwei Kunstgriffe stabilisiert werden. Thermo-
dynamische Stabilisierung durch Mesomerie (Delokalisierung von sz-Bindungen s.
Abschn. 2.2.8), Beispiel a). Kinetische Stabilisierung durch raumerfiillende Liganden
(,,einbetonierte Doppelbindungen), Beispiel b) und c). Reicht die Stabilisierung
nicht aus, dann oligomerisieren die Verbindungen zu ketten- oder ringférmigen Ver-
bindungen mit o-Bindungen.

Beispiele:
Mes Mes t-Bu t-Bu H
- N o v
g | /Sl=Sl\ t-Bu P=P t-Bu
- Mes Mes H “Bu tBu H
a) b) ©)
H CH;, C]H3
Mes = Mesityl CH, t-Bu = ——(ll—CH3
H cn, CH,

Urspriinglich bedeutete die Doppelbindungsregel, dass nur Elemente der 2. Periode mit
sich selbst (p-p)-Bindungen bilden, in modifizierter Form, dass diese untereinander
stabilere (p-p)7-Bindungen bilden als die Hauptgruppenelemente hoherer Perioden.
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Von den Elementen der dritten Periode und hoherer Perioden konnen weiterhin
Doppelbindungen (7-Bindungen) mit anderen Nichtmetallen, insbesondere Sauer-
stoff und Stickstoff gebildet werden. Es sind hidufig Mehrzentren-z-Bindungen oder
nicht-klassische 7-Bindungen. Beispiele sind SO,, SO;, H;PO,, H,SO, und HCIO,.
Die Bindungsverhiltnisse in diesen Verbindungen, bei denen mit der klassischen
Lewis-Formel formal das Elektronenoktett des Zentralatoms iiberschritten wird,
werden in Abschn. 2.2.12 (MO-Theorie) und bei der Besprechung der Nichtmetalle
behandelt (Kap. 4).

Als Bindungslinge einer kovalenten Bindung wird der Abstand zwischen den Ker-
nen der aneinander gebundenen Atome bezeichnet. Die Bindungsldnge einer Ein-
fachbindung zwischen zwei Atomen A und B ist in verschiedenen Verbindungen
nahezu konstant und hat eine fiir diese Bindung charakteristische Grofle. So wird
z.B. fiir die C—C-Bindung in verschiedenen Verbindungen eine Bindungsldnge von
154 pm gefunden. Die Bindungsldngen hingen natiirlich von der Grof3e der Atome
ab: F—F < CI—Cl < Br—Br < I—I; H—F < H—Cl < H—Br. Die Bindungslén-
gen nehmen mit der Anzahl der Bindungen ab. Doppelbindungen sind kiirzer als
Einfachbindungen, Dreifachbindungen kiirzer als Doppelbindungen. In der Tabelle
2.14 sind einige Werte angegeben.

Tabelle 2.14 Bindungsldngen einiger kovalenter Bindungen in pm

Bindung Bindungslinge Bindung Bindungslinge
H—H 74 C—H 109
F—F 142 N—H 101
Cl—Cl1 199 O—H 96
Br—Br 228 F—H 92
I—I 267 Cl—H 127
Cc—C 154 Br—H 141
C=C 134 I—H 161
C=C 120 C—0 143
0=0 121 C=0 120
N=N 110 C—N 147

Fiir die kovalenten Bindungen lassen sich charakteristische mittlere Bindungsener-
gien ermitteln (vgl. S. 293). Die Werte der Tabelle 2.15 zeigen die folgenden Bereiche

Einfachbindung 140— 595 kJ mol !
Doppelbindung 420— 710 kJ mol !
Dreifachbindung 810—1080 kJ mol !

Auler von der Bindungsordnung héngt die Bindungsenergie von der Bindungslédnge
und der Bindungspolaritét ab. Die Reihe H—H, CI—Cl, Br—Br, I—1 ist ein Beispiel
fiir die abnehmende Bindungsenergie mit zunehmender Bindungslinge. Die Zu-
nahme der Bindungsenergie mit zunehmender Bindungspolaritdt wird im Abschn.
2.2.10 Elektronegativitit genauer diskutiert.
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Tabelle 2.15 Mittlere Bindungsenergien bei 298 K in kJ mol !

Einfachbindungen

H B C Si N P O S F Cl Br 1

H 436

B 372 310

C 416 352 345

Si 323 - 306 302

N 391 (500) 305 335 159

P 327 - 264 — 290 205

O 463  (540) 358 444 181 407 144

S 361  (400) 289 226 — (285) — 268

F 570 646 489 595 278 496 214 368 159

Cl 432 444 327 398 193 328 206 272 256 243

Br 366 369 272 329 159 264 (239) — 280 218 193

I 298 269 214 234 — 184  (201) — - 211 179 151
Mehrfachbindungen

C=C 615 C=N 616 C=0 708 C=S 587 N=N 419
O0=0 498 S=0 420 S=S 423

C=C 811 C=N 892 C=0 1077 N=N 945

Die Bindungsenergie/-enthalpie Dsos einer Bindung A—B ist hier als Reaktionsenthalpie
AH3g (also bei 298 K) der Dissoziationsreaktion A—B(g) — A(g) + B(g) definiert. Die
Spezies A und B konnen Atome oder Molekiilfragmente sein. Die Bindungsenergie entspricht
damit der Dissoziationsenergie. Bei mehratomigen Molekiilen sind auch bei gleichartigen Bin-
dungen die Dissoziationsenergien der stufenweisen Dissoziationen verschieden. So betrigt
fiir das H,O-Molekiil die Dissoziationsenergie fiir die erste O —H-Bindung 497 kJ/mol, fiir
die zweite O —H-Bindung 429 kJ/mol. Die Bindungsenergie der O —H-Bindung ist dann der
Mittelwert 463 kJ /mol.

Auffallend klein ist die Bindungsenergie von F—F. Trotz der kleineren Bindungs-
lange ist die Bindungsenergie von F—F kleiner als die der Homologen CI—Cl,
Br—Br und fast gleich der von I—I. Hauptursache ist die gegenseitige AbstoBung
der freien Elektronenpaare, die wegen des kleinen Kernabstands wirksam wird. Aus
demselben Grund sind auch die Bindungsenergien der Bindungen —O—O—,
>N—N, >N—0O— und —O—F Kklein. Die Anomalie dieser Bindungsenergien
ist eine wesentliche Ursache dafiir, dass F, sehr reaktionsfdhig ist und dass H,O,
und N,H, thermodynamisch instabil sind.

Mit den Bindungsenergien kann die thermodynamische Stabilitidt von Verbindun-
gen und die Stabilitét alternativer Strukturen abgeschétzt werden.

Beispiel:
Bildung von Ozon O3 aus Disauerstoff O,

302_’203
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Man erkennt sofort, dass von den beiden mdglichen Strukturen des Ozonmolekiils

0° o

VAN
/O/ O° /O/ T \O\
die ringformige weniger stabil ist, da die Doppelbindung mehr Energie liefert als
zwei Einfachbindungen. Fiir die Umwandlung von 30O, in 2 O3 muss Energie
aufgewendet werden, da aus drei Doppelbindungen zwei Einfachbindungen und
zwei Doppelbindungen entstehen. O3 ist daher thermodynamisch instabil.

2.2.8 Mesomerie

Statt Mesomerie ist auch der Begriff Resonanz gebréduchlich. Eine Reihe von Mole-
kiilen und Ionen werden durch eine einzige Lewis-Formel unzureichend beschrieben.
Dies soll am Beispiel des lons CO3 ™ diskutiert werden.

Lewis-Formel von CO%f:

Ein s- und zwei p-Orbitale des angeregten C-Atoms hybridisieren zu drei sp>-Hybrid-
orbitalen. Durch Uberlappung mit den p-Orbitalen der drei Sauerstoffatome entste-
hen drei o-Bindungen. In Ubereinstimmung damit ergeben die Experimente, dass
CO3 ™ ein planares Ton mit O—C—O-Winkeln von 120° ist. Das dritte p-Elektron
bildet mit einem Sauerstoffatom eine s-Bindung.

Die Experimente zeigen jedoch, dass alle C—O-Bindungen gleich sind, und dass
alle O-Atome die gleiche negative Ladung besitzen. Zur Beschreibung des lons
reicht eine einzige Lewis-Formel nicht aus, man muss drei Lewis-Strukturen kombi-
nieren, die man als mesomere Formen (Grenzstrukturen, Resonanzstrukturen) be-
zeichnet:

Pt
@f \OQ\ v
/C:Q — /c—@e -— /C—Qle
0. 0 0y

Das bedeutet nicht, dass das COg_-Ion ein Gemisch aus drei durch die Formeln
wiedergegebenen Ionensorten ist. Real ist nur ein Zustand. Das Zeichen < bedeu-
tet, dass dieser eine wirkliche Zustand nicht durch eine der Formeln allein beschrie-
ben werden kann, sondern einen Zwischenzustand darstellt, den man sich am besten
durch die Uberlagerung mehrerer Grenzstrukturen vorstellen kann.

Das heiBt im Fall des CO3 ™ -Ions, dass die tatséchliche Elektronenverteilung zwi-
schen den Elektronenverteilungen der Grenzformeln liegt. Sowohl die Doppelbin-
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dung als auch die negativen Ladungen sind tiber das ganze Ion verteilt, sie sind
delokalisiert (Abb. 2.49b, ¢). Die Bindungslingen der C—O-Einfachbindung und der
C=0-Doppelbindung betragen 143 pm bzw. 120 pm. Die Bindungsldnge im CO3 -
Ion liegt mit 131 pm dazwischen.
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Abbildung 2.49 a) Grenzstrukturen des CO?—Ions.

b) Die Darstellung der zur 7-Bindung geeigneten p-Orbitale zeigt, dass eine Uberlappung des
Kohlenstoff-p-Orbitals mit den p-Orbitalen aller drei Sauerstoffatome gleich wahrscheinlich ist.
c) Durch diese Uberlappung entsteht ein iiber das gesamte Ion delokalisiertes z-Bindungs-
system.

Weitere Beispiele fiir Mesomerie:

\e /
_ e/ @ _ e/ =4
Salpetersdure H—O—N < H—O—N
A N B NN
(@) ©
N N\
o _ _ o— ® ®
Kohlenstoffdioxid O=C=0 < |0—C=0| < |0=C—oOlI
H H
2°N N
Benzol HC CH HC CH
| I -
HC CH HC H
X z
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Allerdings gibt es viel mehr Resonanzstrukturen als bei den obigen Beispielen for-
muliert wurden. Zur Beschreibung einer Verbindung ermittelt man die Resonanz-
strukturen mit den hochsten Gewichten, die also die reale Struktur am besten wider-
geben.

Die Resonanzstrukturen eines Molekiils diirfen sich nur in den Elektronenvertei-
lungen unterscheiden, die Anordnung der Atomkerne muss dieselbe sein. Durch
Mesomerie erfolgt eine Stabilisierung des Molekiils. Der Energieinhalt des tatsichli-
chen Molekiils ist kleiner als der jeder Grenzstruktur. Die Stabilisierungsenergie
relativ zur energiedrmsten Grenzstruktur wird Resonanzenergie genannt. Der Ener-
giegewinn aufgrund der Delokalisierung von z-Elektronen — die Mesomerieenergie —
ist bei Benzol besonders hoch, er betrigt 151 kJ mol~! und erklirt die groBe Stabilitit
dieses aromatischen Systems.

Die Resonanzenergie ist umso grof3er, je dhnlicher die Energien der Grenzstruktu-
ren sind. Die Resonanzenergie wird durch die Delokalisierung von Elektronen ge-
wonnen, die dadurch in den Anziehungsbereich mehrerer Kerne gelangen konnen.
Je energiedhnlicher die Grenzstrukturen sind, umso stéarker ist die Delokalisierung
der Elektronen; sie ist vollstdndig zwischen energiegleichen Grenzstrukturen.

Die Beschreibung delokalisierter z-Bindungen mit Molekiilorbitalen wird in
Abschn. 2.2.12 behandelt.

2.2.9 Polare Atombindung, Dipole

Die Atombindung und die Ionenbindung sind Grenztypen der chemischen Bindung.
In den meisten Verbindungen sind Uberginge zwischen diesen beiden Bindungs-
arten vorhanden.

Eine unpolare kovalente Bindung tritt in Molekiilen mit gleichen Atomen auf,
z.B. bei F, und H,. Die Elektronenwolke des bindenden Elektronenpaares ist gleich-
méBig zwischen den beiden Atomen verteilt, die Bindungselektronen gehoren beiden
Atomen zu gleichen Teilen.

Bei Molekiilen mit verschiedenen Atomen, z. B. HF, werden die bindenden Elekt-
ronen von den beiden Atomen unterschiedlich stark angezogen. Das F-Atom zieht
die Elektronenwolke des bindenden Elektronenpaares starker an sich heran als das
H-Atom. Die Elektronendichte am F-Atom ist daher groBer als am H-Atom. Am
F-Atom entsteht die negative Partialladung 6 —, am H-Atom die positive Partial-
ladung 6 +.

o+ o—

H:F
Im Gegensatz zur formalen Ladung gibt die Partialladung 6 eine tatséchlich auftre-
tende Ladung an. Die Atombindung zwischen H und F enthilt einen ionischen An-
teil, sie ist eine polare Atombindung. Molekiile, in denen die Ladungsschwerpunkte
der positiven Ladung und der negativen Ladung nicht zusammenfallen, stellen einen
Dipol dar.
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Beispiele:
s+ H
o+ o- N 6- 9t N 5o
Molekiil = o H—N
o+ ./ 3+/
H H
Dipol i + - } o= l F =

Symmetrische Molekiile sind trotz polarer Bindungen keine Dipole, da die Ladungs-
schwerpunkte zusammenfallen.

Beispiele:
o- 5—
18
o= ot o Né+,/
0=C=0 B
-

Beim Grenzfall der Ionenbindung, z. B. bei LiF, wird das Valenzelektron des Li-
Atoms vollstindig vom F-Atom an sich gezogen, es hilt sich nur noch in einem
Orbital des Fluoratoms auf. Dadurch entstehen die ITonen Lit und F~.
Dipolmolekiile besitzen ein messbares Dipolmoment y. Haben die positive La-
dung +xe und die negative Ladung —xe einen Abstand d, so betrdgt das Dipolmo-
ment
u = xed

Die SI-Einheit des Dipolmoments ist Cm. Bei Molekiildipolen benutzt man als Ein-
heit meist das Debye(D): 1D = 3,336 - 1073° Cm. Zwei Elementarladungen im Ab-
stand von 10~ !° m erzeugen ein Dipolmoment von 4,80 D. Das Dipolmoment ist ein
Vektor, dessen Spitze zum positiven Ende des Dipols zeigt. Das Dipolmoment eines
Molekiils ist die Vektorsumme der Momente der einzelnen Molekiilteile. Fiir einige
Molekiile sind die Dipolmomente in der Tabelle 2.16 angegeben.

Tabelle 2.16 Dipolmomente einiger Molekiile in D

Molekiil Dipolmoment Molekiil Dipolmoment
HF 1,82 H,O 1,85
HCI 1,08 H,S 0,97
HBr 0,82 NH; 1,47
HI 0,44 CO 0,11

Das permanente Dipolmoment einer polaren Bindung ist ziemlich kompliziert aus
verschiedenen Anteilen zusammengesetzt. Die Ubertragung der Ladung e vom
Atom A zum Atom B in der polaren Verbindung A°* —B°~ fiihrt beim Kernabstand
d zu einem Dipolmoment y = ded (Abb. 2.50a). Bei Orbitalen verschiedener Grofie
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o+ o—

A—-B
u
A B
(@) (b) u

Abbildung 2.50 Dipolmomentanteile einer polaren Atombindung.

a) Wegen der groBeren Elektronegativitit des B-Atoms wird die Ladung de auf das B-Atom
ibertragen. Im Molekiil AB entsteht ein auf A (positives Ende) hin gerichtetes Dipolmoment.
b) B besitzt ein groBeres Valenzorbital als A. Der Uberlappungsbereich ist niher am Kern A.
Die Asymmetrie der Ladungsverteilung fiihrt zu einem auf B (positives Ende) hin gerichteten
Dipolmoment.

erfolgt bei der Uberlappung dieser Orbitale die Anhiufung der Ladungsdichte niher
am Kern des kleineren Atoms. Es entsteht ein Dipolmoment, das zum Atom mit
dem groBeren Orbital hin gerichtet ist (Abb. 2.50b). Beim HF z. B. sind diese bei-
den Dipolmomentanteile einander entgegengerichtet. Nichtbindende Elektronen-
paare fithren zu Dipolmomenten, die auf die Bindungspartner hin gerichtet sind
(Abb. 2.51).

i‘u

J Gesamtmoment ? Gesamtmoment

147D 0,23D
N\ ‘,u /N\ Tﬂ
F

H F

Abbildung 2.51 Dipolmomente von NH; und NF;.

Das Dipolmoment des freien Elektronenpaars in einem sp3-Hybridorbital des N-Atoms ()
addiert sich zu den Bindungsdipolmomenten N—H (] ). Dadurch ergibt sich ein relativ gro3es
Gesamtdipolmoment von 1,47 D. Im NF; kompensieren sich diese Momente teilweise, es ent-
steht ein kleines Gesamtdipolmoment von 0,23 D.

2.2.10 Die Elektronegativitat

Ein MaB fiir die Fahigkeit eines Atoms, in einer Atombindung das bindende Elektro-
nenpaar an sich zu ziehen, ist die Elektronegativitat x.

Die erste Elektronegativitdtsskala wurde von Pauling aus Bindungsenergien abge-
leitet. Die polare Bindung eines Molekiils AB kann durch die Mesomerie einer kova-
lenten und einer ionischen Grenzstruktur beschrieben werden.
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A—B < AT B~

Die Dissoziationsenergie eines Molekiils AB mit einer polaren Atombindung ist gro-
Ber als der Mittelwert der Dissoziationsenergien der Molekiile A, und B, mit unpo-
laren Bindungen

D3os(AB) = %D2098 (Ar) + %DZQQB (B2) +4

A héangt von der Bindungspolaritit ab. Je polarer eine Bindung ist, je grofer also der
Anteil der ionischen Grenzstruktur ist, umso groBer ist 4. In der Tabelle 2.17 sind
als Beispiel die 4-Werte der Wasserstoffhalogenide angegeben.

Tabelle 2.17  Dissoziationsenergien in kJ /mol und Ionenbindungsanteil von Wasserstoffhaloge-
niden

AB D3s(AB)  1Dss(Az)  iDss(By) 4 A x* Tonen-
bindungs-
anteil in %

HF 570 218 79 270 1,9 43

HClI 432 218 121 92 0,9 17

HBr 366 218 96 53 0,7 13

HI 298 218 76 4 04 7

* berechnet aus x-Werten der Tabelle 2.18.

Pauling postulierte, dass 4 dem Quadrat der Elektronegativititsdifferenz der
Atome A und B proportional sei:

A = 96(XA - .X'B)2

Der Faktor 96 entsteht durch Umrechnung des A-Wertes von kJ/mol in eV. Der x-
Wert von Fluor wird willkiirlich zu xp = 4,0 festgesetzt, aus den A-Werten erhélt
man dann die x-Werte aller anderen Elemente (Tabelle 2.18).

Statt des arithmetischen Mittels wurde spidter das geometrische Mittel
\/ D5og(As) - D5og(B5) verwendet.

Eine allgemein benutzte Elektronegativitdtsskala wurde von Allred und Rochow
abgeleitet (Tabelle 2.18). Die Elektronegativitidt wird der elektrostatischen Anzie-
hungskraft F proportional gesetzt, die der Kern auf die Bindungselektronen ausiibt.
Die inneren Elektronen schirmen einen Teil der Kernladung Ze ab, im Abstand r
wirkt auf die Elektronen die verminderte Kernladung Z.ge.
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Tabelle 2.18 Elektronegativitdten der Elemente
(Pauling-Werte schwarz; Allred-Rochow-Werte blau)

Hauptgruppen
H

2,1
2,2

Li Be B C N (6] F
1,0 | 1,5 20 | 25 | 30| 35| 40
1,0 1,5 2,0 | 2,5 | 3,1 35 | 4,1

Na | Mg | Al Si P S Cl
0,9 1,2 1,5 1,8 | 2,1 2,5 | 3,0
1,0 1,2 1,5 1,7 | 2,1 24 | 28
K Ca Ga Ge As Se Br
0,8 1,0 1,6 1,8 | 2,0 | 24 | 2,8
0,9 1,0 1,8 2,0 | 22| 25 | 27

Rb Sr In Sn Sb Te 1

0,8 1,0 1,7 1,8 1,9 | 2,1 2,5
0,9 1,0 1,5 1,7 1,8 | 2,0 | 2.2
Cs Ba Tl Pb Bi

07 109 | 1,8 | 19 | 19
0,9 1,0 1,4 1,6 1,7

Nebengruppen

Sc Ti \% Cr Mn | Fe Co Ni Cu Zn
1,3 1,5 1,6 1,6 1,5 1,8 1,9 1,9 | 1,9 1,6
12 13 1416l teliel| 7] 17] 1,7 1,7

Y Zr Nb | Mo | Tc Ru Rh | Pd | Ag | Cd
1,2 | 14 1,6 L8 11,9 (2222|2219 |19
1,1 1,2 1,2 1,3 14 | 14 1,4 1,3 14 |15
La Hf Ta W Re Os Ir Pt Au | Hg
1,0 | 1.3 1.5 1,7 119 (2222222419
1,1 1,2 1,3 1,4 1,5 | 1,5 1,5 1,4 | 14 1,4

Lanthanoide

Ce | Pr Nd | Pm | Sm | Eu Gd | Tb | Dy | Ho | Er Tm | Yb | Lu
(% T T T 6 A A PG S T A T O A R B A
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2
Zeie
2

r
x~F~ Zeff
r2

F =

r = Atomradius, Z.¢ = effektive Kernladungszahl
Die beste Anpassung an die Pauling-Skala erhilt man mit der Beziehung

x = 3590 Z—;“ + 0,744
r
r ist in der Einheit pm einzusetzen.
Die Abschirmung ist fiir die Elektronen einer Valenzschale vom Orbitaltyp ab-
héngig: ns < np < nd < nf. Fiir die Elemente der 2. Periode haben die effektiven

Kernladungen z. B. die folgenden Werte.

Li Be B C N 0 F Ne
z 3 4 5 6 7 8 9 10
1s 2,69 3,68 4,68 5.67 6,66 7,66 8,65 9,64
2s 1,28 1,91 2,58 322 385 4,49 513 576
2p 242 3,14 383 445 5,10 5,76

Eine andere Elektronegativititsskala stammt von Mulliken. Er fand, dass die
Elektronegativitit eines Atoms der Differenz seiner lonisierungsenergie und Elekt-
ronenaffinitdt proportional ist. Dies bedeutet anschaulich, dass die Tendenz eines
gebundenen Atoms, die Bindungselektronen an sich zu ziehen, umso grofer ist, je
grofler die Fahigkeit des Atoms ist, sein eigenes Elektron festzuhalten und ein zu-
satzliches Elektron aufzunehmen (Definition des Vorzeichens von E., siche S. 68).

Die Mulliken-Elektronegativitit folgt aus der Uberlegung, dass zwei Teilchen A
und B die gleiche Elektronegativitdt haben miissen, wenn die Energieinderungen
der Reaktionen

A+ B— A" + B~
A+B— A + Bt

gleich sind. Es gilt daher

I(A) + Eco(B) = I(B) + Eci(A)
I(A) - Eea(A) = I(B) - Eea(B)
x(A) = x(B)

Die Elektronegativititen nach Mulliken beziehen sich aber nicht auf den Grundzu-
stand des Atoms, sondern auf seinen Valenzzustand (vgl. Abschn. 2.2.6). Mulliken-
Elektronegativitdten sind Orbital-Elektronegativititen. Man muss daher zu ihrer Be-
rechnung die Ionisierungsenergie und Elektronenaffinitit dieser Orbitale kennen.
Als Beispiel seien die Elektronegativititen fiir die Orbitale der verschiedenen Va-
lenzzustidnde des C-Atoms angegeben.
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Valenzzustand Orbital X Valenzzustand Orbital X

st p? s 4,84 (sp?)’m! sp? 2,75
P 1,75 T 1,68

(sp)?>m 2 sp 3,29 (sp?)* sp? 2,48
.4 1,69

Die Elektronegativitdt wichst mit zunehmendem s-Charakter der Hybridorbitale.
Die Elektronegativitidt der o-Orbitale ist groBer als die der z-Orbitale. In einer
Mehrfachbindung kann also die Polaritdt der o-Bindung anders als die der s-Bin-
dung sein. Als Folge der unterschiedlichen Orbital-Elektronegativitit ist z. B. im
Brommethan CH;Br ein Dipolmoment mit negativem Ladungsschwerpunkt am
Brom vorhanden, wihrend im Bromethin BrC=CH ein Dipolmoment mit positivem
Ladungsschwerpunkt am Brom auftritt. Brom mit der Elektronegativitdt 2,7 kann
vom sp>-hybridisierten Kohlenstoff Elektronen an sich ziehen, wiihrend der sp-hybri-
disierte Kohlenstoff die Bindungselektronen vom Brom an sich zieht.

Die beste Anpassung der Elektronegativitdten von Mulliken an die Pauling-Werte
erhdlt man mit der Beziehung

x = 0,168(I—E.,) — 0207

I und E., der Valenzorbitale sind in eV einzusetzen. Sie sind nicht identisch mit den
experimentell bestimmten /- und E.,-Werten des Grundzustands der Atome.
Eine Skala mit absoluten Elektronegativititen erhélt man aus der Beziehung

wenn man die Ionisierungsenergien und Elektronenaffinititen des Grundzustands
der Atome in eV einsetzt (vgl. Abschn. 3.7.14).

Im PSE nimmt die Elektronegativitdit mit wachsender Ordnungszahl in den
Hauptgruppen ab, in den Perioden zu. Die elektronegativsten Elemente sind also
die Nichtmetalle der rechten oberen Ecke des PSE. Das elektronegativste Element
ist Fluor. Die am wenigsten elektronegativen Elemente sind die Metalle der linken
unteren Ecke des PSE (Abb. 2.52).

Aus der Differenz der Elektronegativititen der Bindungspartner kann man die
Polaritit einer Bindung abschitzen (Abb. 2.53). Je groer Ax ist, um so ionischer ist
die Bindung (vgl. Tabelle 2.17). Wenig polar ist z. B. die C—H-Bindung. H—CI hat
einen Ionenbindungsanteil von etwa 20 %. Aber auch bei den als Ionenkristalle be-
schriebenen Verbindungen wie CsCl, NaCl, BeO und CaF, ist die Bindung nicht
rein ionisch, sie haben nur Ionenbindungsanteile zwischen 50 % und 80 %. In erster
Naiherung lassen sie sich aber befriedigend so beschreiben, als wire nur eine elektro-
statische Wechselwirkung zwischen den Ionen vorhanden.
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Abbildung 2.52 Elektronegativitat der Hauptgruppenelemente nach Pauling. Mit steigen-
der Ordnungszahl Z nimmt innerhalb der Perioden die Elektronegativitét zu, innerhalb der
Gruppen ab. Rechts oben im PSE stehen daher die Elemente mit ausgeprdgtem Nichtmetall-
charakter, links unten die typischen Metalle.
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Abbildung 2.53 Beziehung zwischen dem prozentualen Ionenbindungscharakter und der
Elektronegativitédtsdifferenz. Die Kurve gehorcht der Beziehung:

Ionenbindungscharakter (%) = 16|4x| 4+ 3,5]|4x|2

Fiir den Kristalltyp und die charakteristischen physikalischen Eigenschaften einer
Verbindung ist jedoch nicht nur der Bindungscharakter ma3gebend. Bei den Fluori-
den der Elemente der 2. Periode erfolgt ein kontinuierlicher Ubergang von einer
Ionenbindung zu einer kovalenten Bindung.
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Verbindung LiF BeF, BF; CF, NF; OF, F,
Elektronegativitétsdifferenz 3,0 2,5 2,0 1.5 1,0 0,5 0
Kristalltyp Ionenkristall Molekiilkristall
Aggregatzustand

bei Raumtemperatur fest gasformig

LiF und BeF, sind hochschmelzende Ionenkristalle. BF; ist bei Zimmertempera-
tur ein Gas und bildet im festen Zustand kein Ionengitter, sondern ein Molekiilgitter,
obwohl die Elektronegativititsdifferenz ebenso grof3 ist wie bei NaCl. Ursache fiir
die sprunghafte Anderung der physikalischen Eigenschaften ist nicht die Anderung
des Bindungscharakters, sondern die Anderung der Koordinationsverhiltnisse. Von
Li™" iiber Be** zu B3* dndern sich die Koordinationszahlen von 6 iiber 4 auf 3. Ein
Raumgitter aus Ionen kann daher nur noch fiir BeF, mit den Koordinationszahlen
4:2 aufgebaut werden. BF; mit den Koordinationszahlen 3:1 bildet ein Molekiilgit-
ter mit isolierten BF;-Baugruppen.

2.2.11 Atomkristalle, Molekulkristalle

In einem Atomkristall sind die Gitterbausteine Atome, sie sind durch kovalente
Bindungen dreidimensional verkniipft. Die Elemente der 4. Hauptgruppe, C, Si, Ge,
Sn, kristallisieren in einem Atomgitter mit tetraedrischer Koordination der Atome.
Nach der Kohlenstoffmodifikation Diamant wird dieser Gittertyp als Diamant-Struk-
tur bezeichnet (Abb.2.54a). In der Diamant-Struktur ist jedes Atom durch vier
o-Bindungen an seine Nachbaratome gebunden. Die Bindungen kommen durch
Uberlappung tetraedrisch ausgerichteter sp>-Hybridorbitale zustande (2.54b). Die
Koordinationszahl ist also durch die Zahl der Atombindungen festgelegt. Da die

S S

o

=—C

C
(a) @ C-Atom (b)

Abbildung 2.54 a) Diamant-Struktur. Jedes C-Atom ist von vier C-Atomen tetraedrisch
umgeben.

b) Jedes C-Atom ist durch vier o-Bindungen an Nachbaratome gebunden. Die C—C-Bindun-
gen kommen durch Uberlappung tetraedrisch ausgerichteter sp>-Hybridorbitale zustande.
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Abbildung 2.55 Zinkblende-Struktur von SiC. Jedes Si-Atom ist tetraedrisch von vier C-
Atomen umgeben, ebenso jedes C-Atom von vier Si-Atomen. Die Bindungen entstehen im
VB-Modell durch Uberlappung von sp3-Hybridorbitalen.

C—C-Bindungen sehr fest sind, ist Diamant eine hochschmelzende, sehr harte, elekt-
risch nichtleitende Substanz. Eng verwandt mit der Diamant-Struktur ist die Zink-
blende-Struktur (Abb. 2.55).

In einem Atomgitter mit Zinkblende-Struktur kristallisieren

SiC BN AISb BeS ZnS CuCl
BP GaP BeSe ZnSe CuBr
BAs GaAs BeTe ZnTe Cul
AIP  GaSb Agl
AlAs

In diesen Verbindungen ist die Summe der Valenzelektronen beider Atome acht.
Jedes Atom ist wie im Diamant durch vier sp>-Hybridorbitale (VB-Modell) an die
Nachbaratome gebunden. Im zweidimensionalen Bild lassen sich die Bindungsver-
héltnisse folgendermaf3en darstellen:

T
_PQ_AIS_ﬁ)e_AIG_
| |

__l';)@ _Alle_

Die gleichen Koordinationen wie die Zinkblende-Struktur besitzt die Wurtzit-Struk-
tur. Beide unterscheiden sich nur in der Schichtenfolge (Abb. 2.56). In der Wurtzit-
Struktur kristallisieren

SiC AIN BeO ZnSe Agl
GaN MgTe ZnTe
InN  MnS CdS
ZnO CdSe
ZnS
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Waurtzit-Struktur Zinkblende-Struktur

Abbildung 2.56 Vergleich zwischen der Zinkblende- und der Wurtzit-Struktur.

In der Wurtzit-Struktur ist — wie in der Zinkblende-Struktur — jede Atomsorte von der
anderen tetraedrisch umgeben. In der Wurtzit-Struktur ist die Schichtenfolge jeder Atomsorte
ABAB ..., in der Zinkblende-Struktur ABCABC ... In der Wurtzit-Struktur liegt eine hexago-
nale Packung, in der Zinkblende-Struktur eine kubische Packung vor (vgl. S. 175). Viele Struk-
turbeziehungen haben ihre Ursache in diesen beiden Packungstypen.

Bei Verbindungen mit kleinen und elektronegativen Anionen ist die Wurtzit-Struk-
tur gegeniiber der Zinkblende-Struktur bevorzugt. Die Ahnlichkeit beider Struktu-
ren zeigt sich auch darin, dass einige Verbindungen in beiden Strukturen auftreten,
z.B. SiC, ZnS, CdS und Agl.

Weit verbreitet ist die Nickelarsenid-Struktur (Abb. 2.57). Sie tritt bei AB-Verbin-
dungen aus Ubergangsmetallen mit den Nichtmetallen S, Se, P, den Halbmetallen
Te, As, Sb und auch den Hauptgruppenmetallen Bi, Sn auf.

@ Ni
.As

Abbildung 2.57 Die Nickelarsenid-Struktur. Die Ni-Atome haben 6 oktaedrisch angeord-
nete As-Nachbarn, die As-Atome sind von 6 Ni-Atomen in Form eines trigonalen Prismas
umgeben. Die Ni-Atome haben au3erdem ldngs der vertikalen Achsen zwei Ni-Nachbarn. Zu-
sétzlich zu den kovalenten Bindungen treten daher auch Metall-Metall-Bindungsanteile auf.
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In der Nickelarsenid-Struktur kristallisieren

Ti(S, Se, Te), V(S, Se, Te, P), Cr(S, Se, Te, Sb),
Mn(Te, As, Sb, Bi), Fe(S, Se, Te, Sb, Sn), Co(S, Se, Te, Sb)
Ni(S, Se, Te, As, Sb, Sn), Pd(Te, Sb, Sn), Pt(Sb, Bi, Sn)

Die Ubergangsmetallatome A sind verzerrt oktaedrisch koordiniert. Neben den ko-
valenten Bindungen A—B zwischen den Metallatomen A und den Nichtmetallato-
men B sind auch metallische Bindungen A—A zwischen den Metallatomen vor-
handen.

Bleiben in der Nickelarsenid-Struktur Metallgitterplitze unbesetzt, entstehen
nichtstochiometrisch zusammengesetzte Verbindungen und es erfolgt ein Ubergang
zur Cadmiumiodid-Struktur (Abb. 2.59). Ein liickenloser Ubergang wird im System
CoTe—CoTe, gefunden.

Kovalente Bindungen sind gerichtet, ihre Wirkung beschrénkt sich auf die Atome,
die durch gemeinsame Elektronenpaare aneinander gebunden sind. In Molekiilen
sind daher die Atome bindungsmailBig abgesittigt. Zwischen den Molekiilen konnen
keine Atombindungen gebildet werden. Molekiilkristalle sind aus Molekiilen aufge-
baut, zwischen denen nur schwache zwischenmolekulare Bindungskrifte existieren.
Molekiilkristalle haben daher niedrige Schmelzpunkte und sind meist weich. Mole-
kiilkristalle sind Nichtleiter. Die Natur der zwischenmolekularen Bindungskrifte, der
van-der-Waals-Kréfte, wird in Abschn. 2.3 nédher besprochen.

AbDb. 2.58 zeigt als Beispiel das Molekiilgitter von CO,. Innerhalb der CO,-Mole-
kiile sind starke Atombindungen vorhanden, zwischen den CO,-Molekiilen nur
schwache Anziehungskréfte. Festes CO, sublimiert daher schon bei —78 °C. Dabei
verlassen CO,-Molekiile die Oberfliche des Kristalls und bilden ein Gas aus CO,-
Molekiilen.

Sind Atome durch kovalente Bindungen eindimensional verkniipft, entstehen Ket-
tenstrukturen. Innerhalb der Ketten sind starke Atombindungen vorhanden, zwi-
schen den Ketten schwache van-der-Waals-Kréfte. Sind Atome durch kovalente Bin-
dungen zweidimensional verkniipft, entstehen Schichtstrukturen. Die Schichten sind

%

R Y
7

O—e—O C0,-Molekiil

Abbildung 2.58 Molekiilgitter von CO,. Zwischen den CO,-Molekiilen sind nur schwache
zwischenmolekulare Bindungskrifte vorhanden, wihrend innerhalb der CO,-Molekiile starke
Atombindungen auftreten.
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van-der-Waals-
Bindung

Schichtpaket
® Cd

A L

Abbildung 2.59 Die Cadmiumiodid-Struktur.

Die Struktur besteht aus iibereinander gestapelten Schichtpaketen ... ICdI ... ICdI ... Innerhalb
der Schichten existieren kovalente Bindungen mit Ionenbildungsanteilen. Die Cd-Atome sind
oktaedrisch koordiniert. Die Schichtpakete werden nur durch schwache van-der-Waals-Kréfte
aneinander gebunden. Die Anionenschichten treten in der Schichtenfolge ABAB ... auf (hexa-
gonal dicht gepackt; vgl. S. 175). Die Cadmiumiodid-Struktur entsteht aus der Nickelarsenid-
Struktur, wenn jede zweite Metallschicht unbesetzt bleibt.

durch schwache van-der-Waals-Kréfte aneinander gebunden. Beispiele sind die Ele-
mente der 16. und 15. Gruppe (vgl. Abb. 4.14, Abb. 4.19 und Abb. 4.21).

Von den AB,-Verbindungen kristallisieren tiberwiegend nur die Fluoride und die
Oxide in Ionenstrukturen. Die meisten anderen Halogenide sowie viele Chalkoge-
nide AB, kristallisieren in der Cadmiumiodid-Struktur bzw. in der Cadmiumchlorid-
Struktur. Beide Strukturen sind Schichtstrukturen, die aus Schichtpaketen BAB ...
BAB ... aufgebaut sind (Abb. 2.59). Innerhalb der Schichtpakete sind polare kova-
lente Bindungen vorhanden, zwischen den Schichtpaketen nur schwache van-der-
Waals-Bindungen. Die Kristalle sind daher parallel zu den Schichten gut spaltbar.

In der Cadmiumiodid- und der Cadmiumchlorid-Struktur kristallisieren:

Cadmiumiodid-Struktur Cadmiumchlorid-Struktur

B A A

Cl — Mg, Mn, Fe, Co, Ni, Zn, Cd
Br Mg, Mn, Fe, Co Ni, Zn, Cd

1 Mg, Ca, Tl, Pb, Ti, Mn, Fe, Co, Zn, Cd Ni

S Sn, Ti, Zr, Pt —

Se Ti, Zr Ta

Te Ti, Pt —

Beide Strukturen unterscheiden sich in der Stapelung der Schichtpakete. In der
Cadmiumiodid-Struktur liegen die Schichtpakete genau iibereinander (Abb. 2.59).
In der Cadmiumchlorid-Struktur sind sie gegeneinander verschoben und erst das 4.
Schichtpaket liegt genau iiber dem ersten. Die Cadmiumchlorid-Struktur wird iiber-
wiegend bei den ionogeneren AB,-Verbindungen, den Chloriden, gefunden.
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2.2.12 Molekulorbitaltheorie

Die Valenzbindungstheorie geht von Elektronenpaaren aus, die zu zwei Atomen
(bindende Elektronenpaare) oder zu einem Atom (freie Elektronenpaare) gehoren.

Die Molekiilorbitaltheorie (Mulliken und Hund 1928) geht von einem einheitli-
chen Elektronensystem des Molekiils aus. Die Elektronen halten sich nicht in Atom-
orbitalen auf, die zu bestimmten Kernen gehoren, sondern in Molekiilorbitalen, die
sich liber das ganze Molekiil erstrecken und die sich im Feld mehrerer Kerne be-
finden.

Hilt sich ein Elektron gerade in der Néhe eines Kernes auf, so wird es von den
anderen Kernen wenig beeinflusst werden. Bei Vernachldssigung dieses Einflusses
verhilt sich das Elektron so, als ob es sich in einem Atomorbital des Kerns befinde.

Das Molekiilorbital in der Nédhe des Kerns ist ndherungsweise gleich einem Atom-
orbital. In der Ndhe des Kerns A z.B. dhnelt das Molekiilorbital dem Atomorbital
Ya. Entsprechend dhnelt das Molekiilorbital in der Nidhe des Kerns B dem Atomor-
bital . Das Molekiilorbital hat also sowohl charakteristische Eigenschaften von
Y als auch von g, es wird daher durch eine Linearkombination beider angenéhert.
Molekiilorbitale sind in der einfachsten Nidherung Linearkombinationen von Atom-
orbitalen. Man nennt diese Methode, Molekiilorbitale aufzufinden, abgekiirzt
LCAO-Néherung (linear combination of atomic orbitals).

positive
-Werte
X negative
p-Werte
¢1s - 1.015
oe-MO
(antibindendesMO)/\/\
) X
Q™
X \/\/
Y1s ¥1s T Knotenebene
positive
-Werte
Yis + Yis
1s 1s

(bsindendes MO)

i

? Konzentration
der Elektronendichte

Abbildung 2.60 Linearkombination von 1s-Atomorbitalen zu Molekiilorbitalen. Dargestellt
ist sowohl der Verlauf der Wellenfunktion v als auch die rdumliche Form der Elektronenwol-
ken der Molekiilorbitale. Beide MOs besitzen o-Symmetrie, d. h. sie sind rotationssymmetrisch
in Bezug auf die x-Achse.
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Atomorbital Molekiilorbitale Atomorbital
eines H-Atoms des Hy-Molekiils eines H-Atoms
antibindendes MO

*

g

Energie

bindendes MO

Abbildung 2.61 Energieniveaudiagramm des H,-Molekiils. Durch Linearkombination der
1s-Orbitale der H-Atome entstehen ein bindendes und ein antibindendes MO. Im Grundzu-
stand besetzen die beiden Elektronen des H,-Molekiils das ¢®-MO. Dies entspricht einer
o-Bindung.

Die Ermittlung der Molekiilorbitale fiir das Wasserstoffmolekiil H, ist anschaulich
in der Abb. 2.60 dargestellt. Die 1s-Orbitale der beiden H-Atome kann man auf zwei
Arten miteinander kombinieren. Die erste Linearkombination ist eine Addition. Sie
fiihrt zu einem Molekiilorbital, in dem die Elektronendichte zwischen den Kernen
der Wasserstoffatome konzentriert ist. Dadurch kommt es zu einer starken Anzie-
hung zwischen den Kernen und den Elektronen. Man nennt dieses Molekiilorbital
daher bindendes MO. Elektronen in diesem MO haben eine niedrigere Energie als
in den 1s-Atomorbitalen (Abb. 2.61).

Die Subtraktion der 1s-Atomorbitale fiihrt zu einem MO mit einer Knotenebene
zwischen den Kernen. Die Elektronen halten sich bevorzugt auBerhalb des Uberlap-
pungsbereiches auf, das Energieniveau des Molekiilorbitals liegt iiber denen der 1s-
Atomorbitale. Dieses MO nennt man daher antibindendes MO. Antibindende Mole-
kiilorbitale werden mit einem * bezeichnet.

Die Linearkombination der Wellenfunktion ¢, des H-Atoms mit der Wellenfunk-
tion yp des H-Atoms ergibt die angenédherten Molekiilfunktionen

¥® = N®(ya + ¥p)
¥ =N (ya — ¥s)
mit den Normierungsfaktoren N® und N™.

Durch Einsetzen dieser Wellenfunktionen in die Schrodinger-Gleichung erhilt
man fiir die Energie der Molekiilorbitale (bei Vernachlissigung des Uberlappungsin-
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tegrals, was fiir eine qualitative Diskussion statthaft ist, da dies nur fiir die Normie-
rungskonstante zu einem kleinen Fehler fiihrt)

EP=gs + B
E'=yqp — p

ga wird Coulombintegral genannt, es ist die Energie, die erforderlich ist, ein Elekt-
ron aus dem Valenzorbital ¢, des Atoms A, das sich im Feld beider Kerne und des
anderen Elektrons befindet, zu entfernen. Daher wird es manchmal Valenzionisie-
rungspotential genannt. Es ist nicht identisch mit der Energie des Elektrons im iso-
lierten Ha-Atom. Da das Elektron im Valenzorbital 1, aber iiberwiegend vom Kern
A und nur wenig vom Kern B beeinflusst wird, ist ga von der Orbitalenergie des
isolierten H-Atoms nicht sehr verschieden. Entsprechendes gilt fiir gg.

p wird Resonanzintegral oder Austauschintegral genannt. Es ist die fiir die Stabili-
sierung oder Destabilisierung eines Molekiilorbitals entscheidende Grofle und ist
die Wechselwirkungsenergie zwischen den Wellenfunktionen 9, und . 5 hat ein
negatives Vorzeichen. Sind die Atome A und B identisch, ist g5 = g und man er-
halt

E*=q+ B

E'=q—-p
Daraus resultiert das in der Abb. 2.61 dargestellte Energieniveaudiagramm des H,-
Molekiils.

Beriicksichtigt man allerdings das Uberlappungsintegral, dann ist beim H,-Mole-
kiil die Aufspaltung in das bindende und das antibindende Molekiilorbital nicht mehr
symmetrisch. Das antibindende Molekiilorbital o wird stdrker angehoben, als das
bindende Molekiilorbital ¢ abgesenkt wird.

Die Besetzung der Molekiilorbitale mit den Elektronen des Molekiils erfolgt unter
Beriicksichtigung des Pauli-Prinzips und der Hund’schen Regel. Aufgrund des Pauli-
Verbots kann jedes MO nur mit zwei Elektronen antiparallelen Spins besetzt wer-
den. Das H,-Molekiil besitzt zwei Elektronen. Sie besetzen das energiedrmere bin-
dende MO (Abb. 2.61). Die Elektronenkonfiguration ist (o®)%. Es existiert also im
H,-Molekiil ein bindendes Elektronenpaar mit antiparallelen Spins in einem Orbital
mit o-Symmetrie. Die Ergebnisse der MO-Theorie und der VB-Theorie sind dquiva-
lent: Im H,-Molekiil existiert eine o-Bindung, die durch ein gemeinsames, zum ge-
samten Molekiil gehorendes Elektronenpaar zustande kommt (vgl. Abschn. 2.2.5).
Mit beiden Theorien kann die Bindungsenergie richtig berechnet werden.

Das Energieniveaudiagramm der Abb. 2.61 erklirt, warum ein Molekiil He, nicht
existiert. Da sowohl das bindende als auch das antibindende Molekiilorbital mit je
zwei Elektronen besetzt sein miissten, resultiert keine Bindungsenergie. Bei den Mo-
lekiilionen H3 mit einem und He3 mit drei Elektronen hingegen tritt eine Bin-
dungsenergie auf, sie sind existent (vgl. Tabelle 2.19).

Bei den Elementen der zweiten Periode miissen aufler den s-Orbitalen auch die
p-Orbitale berticksichtigt werden. Es lassen sich nicht beliebige Atomorbitale zu
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Abbildung 2.62 Die Kombination eines p,- und eines p,-Orbitals ergibt kein MO. Die Ge-
samtiiberlappung ist null.

Molekiilorbitalen kombinieren, sondern nur Atomorbitale vergleichbarer Energie
und gleicher Symmetrie beziiglich der Kernverbindungsachse. Die Kombination ei-
nes p,-Orbitals mit einem p_-Orbital z. B. ergibt kein MO, die Gesamtiiberlappung
ist null, es tritt keine bindende Wirkung auf (Abb. 2.62). Weitere Beispiele zeigt
Abb. 2.28. Die moglichen Linearkombinationen zweier p-Atomorbitale sind in der
Abb. 2.63 dargestellt. Es entstehen zwei Gruppen von Molekiilorbitalen, die sich in
der Symmetrie ihrer Elektronenwolken unterscheiden.

Bei den aus p,-Orbitalen gebildeten Molekiilorbitalen ist die Symmetrie ebenso
wie bei den aus s-Orbitalen gebildeten MOs rotationssymmetrisch in Bezug auf die
Kernverbindungsachse des Molekiils. Als Kernverbindungsachse ist die x-Achse ge-
wihlt. Wegen der gleichen Symmetrie werden diese MOs gemeinsam als o-Molekii-
lorbitale bezeichnet. Die Linearkombination der p,- und der p.-Atomorbitale fiihrt
zu einem anderen MO-Typ. Die Ladungswolken sind nicht mehr rotationssymmet-
risch zur x-Achse. Diese MOs werden z-Molekiilorbitale genannt.

Bei allen Linearkombinationen fiihrt die Addition zu den stabilen, bindenden Mo-
lekiilorbitalen, bei denen die Elektronendichte zwischen den Kernen konzentriert ist.
Die &,- und -Molekiilorbitale haben Ladungswolken gleicher Gestalt, die nur um
90° gegeneinander verdreht sind. Bei der Bildung der bindenden n?- und n';’-MOs
erfolgt daher dieselbe Energieerniedrigung, bei der Bildung der antibindenden sy-
und 73-MOs dieselbe Energieerhohung.

In den Abb. 2.64 und 2.65 sind die Energieniveaudiagramme fiir die Molekiile F,
und O, dargestellt. Da beim Fluor und beim Sauerstoff die Energiedifferenz zwi-
schen den 2s- und den 2p-Atomorbitalen grof ist, erfolgt keine Wechselwirkung
zwischen den 2s- und 2p,-Orbitalen. Die 2s-Orbitale kombinieren daher nur mitei-
nander zu den o%- und ¢*-MOs und die 2p,-Orbitale miteinander zu den o%- und
0-MOs. Bei gleichem Kernabstand und gleicher Orbitalenergie ist die Uberlappung
zweier o-Orbitale stiarker als die zweier z-Orbitale, das O';-MO ist daher stabiler als
die entarteten ﬂ; ~MOs.
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Abbildung 2.63 Bildung von Molekiilorbitalen aus p-Atomorbitalen. Nur die 0-MOs sind
rotationssymmetrisch zur Kernverbindungsachse. Die durch Linearkombination der p,-Orbi-
tale gebildeten ntz’- und 73-MOs sind den n';- und 7,-MOs édquivalent und bilden mit diesen
Winkel von 90°. Bei den bindenden MOs ist die Elektronendichte zwischen den Kernen er-
hoht, bei den antibindenden MOs sind zwischen den Kernen Knotenflichen vorhanden.

Die 14 Valenzelektronen des F,-Molekiils besetzen die sieben energieirmsten Mo-
lekiilorbitale. F, hat die Elektronenkonfiguration

(03)” (02) (02)" ()" (5.)°
Die Bindungsenergie entsteht durch die Besetzung des o®-Molekiilorbitals. In Uber-
einstimmung mit der Valenzbindungstheorie gibt es eine o-Bindung.
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Atomorbitale Molekiilorbitale Atomorbitale
eines F-Atoms eines F,-Molekiils eines F-Atoms

Energie

Abbildung 2.64 Energieniveaudiagramm fiir das F,-Molekiil. Ein Energiegewinn entsteht
nur durch die Besetzung des ag-MOs, das aus den p,-Orbitalen gebildet wird.

Das O,-Molekiil hat die Elektronenkonfiguration
(09)? (02)* () () )* (w3)! (@)
Die Bindungsenergie entsteht durch die Besetzung des o%- und eines 7P-Molekiilor-
bitals. Die Elektronen im s7y- und im 7;-MO haben aufgrund der Hund’schen Regel
den gleichen Spin. Substanzen mit ungepaarten Elektronen sind paramagnetisch. Die
im Abschn. 2.2.7 verwendete Lewis-Formel O = O beschreibt nicht das O,-Molekiil
im paramagnetischen Grundzustand, sondern einen diamagnetischen angeregten Zu-
stand (s. Abschn. 4.5.3.1).

Bei kleinen Energiedifferenzen 2s — 2p tritt eine Wechselwirkung zwischen den
2s- und den 2p-Orbitalen auf. Die o®- und 0"-MOs besitzen jetzt keinen reinen s-
oder p-Charakter mehr. (Diese Orbitalwechselwirkung entspricht der Hybridisierung
der VB-Theorie, hier zu sp-Hybridorbitalen. Der Begriff Hybridisierung sollte aber
nur bei der VB-Theorie verwendet werden.) Orbitalmischung fiithrt hauptséchlich zu
einer Stabilisierung des 0-MOs und zu einer Destabilisierung des o3-MOs. Dadurch
liegen jetzt die n; .-MOs energetisch niedriger als das 03-MO. Die Orbitalmischung
andert auch den Charakter der Orbitale: Das jetzt az’(x)-MO ist stark bindend und
stellt einen guten Teil der o-Bindung des N,-Molekiils. Das jetzt of(s_)nb-MO ist eher
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Atomorbitale Molekiilorbitale Atomorbitale
eines 0-Atoms eines 0,-Molekiils eines 0-Atoms

Energie

Abbildung 2.65 Energieniveaudiagramm fiir das O,-Molekiil. Bindungsenergie entsteht
durch die Besetzung des OE- und eines 7°-Orbitals. Die ungepaarten Elektronen im CTE- und
73-MO sind fiir den Paramagnetismus des O,-Molekiils verantwortlich.

nichtbindend und steht zusammen mit dem o’-Orbital fiir die beiden freien Elektro-
nenpaare in der Lewis-Formel IN=NI. Die Energiedifferenz 2s — 2p nimmt vom
Neonatom zum Boratom von 25eV auf 3eV ab. Fir das N,-Molekiil erhédlt man
daher das unter Beriicksichtigung der 2s-2p-Wechselwirkung aufgestellte Energieni-
veaudiagramm der Abb. 2.66. Die Elektronenkonfiguration ist

(05)* (097 (@).2)* (03e™)’
Im N,-Molekiil gibt es in Ubereinstimmung mit der VB-Theorie eine o-Bindung und
zwei m-Bindungen.
Das Energieniveauschema der Abb. 2.66 gilt auch fiir die Molekiile C, und B,. C,

existiert im Gaszustand, ist diamagnetisch und enthilt eine schwache o- und zwei 7-
Bindungen (vgl. Abschn. 2.2.7). Die Elektronenkonfiguration ist also

b N2 2 b2 _by2
(OS(X)) (GS) (”y) (ﬂz)

B, ist paramagnetisch und besitzt zwei ungepaarte Elektronen, entsprechend der

Elektronenkonfiguration

(050)” (09 ()" (72)"
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Atomorbitale Molekiilorbitale Atomorbitale
eines N-Atoms eines N,-Molekiils eines N-Atoms

Energie ———

b
Os(x)

Abbildung 2.66 Energieniveauschema des N,-Molekiils. Die Besetzung der MOs zeigt, dass
im N,-Molekiil eine o-Bindung und zwei z-Bindungen ex1stleren Auf Grund der Wechselwir-
kung zwischen den 2s-und den 2p,-Orbitalen liegt das jetzt ax(s) ®MO energetlsch hoher als das

- und das 7[ -MO. Das o;-Orbital und das eher nichtbindende ox(s) ".MO sind die beiden
frelen Elektronenpaare in IN=NI. Vgl. dazu auch das Photoelektronenspektrum von N, in
Abb. 2.155.

Als Bindungsordnung wird fiir Molekiile mit Zweizentrenbindungen definiert:

Anzahl der Elektronen  Anzahl der Elektronen

in bindenden MOs in antibindenden MOs
2

Bindungsordnung =

In der Tabelle 2.19 sind die Bindungsordnung und einige Bindungseigenschaften fiir
homonukleare zweiatomige Molekiile angegeben. Bei den Elementen jeder Periode
nimmt mit wachsender Bindungsordnung die Bindungsenergie zu, der Kernabstand
ab.

Bei heteronuklearen zweiatomigen Molekiilen AB sind nicht nur die Symmetrien
der Valenzorbitale der beiden Atome A und B zu beriicksichtigen, sondern auch
ihre relativen Energien. Ndherungsweise kann man dazu die Ionisierungsenergien
benutzen. Die genauen relativen Energien im MO-Energieniveaudiagramm erhélt
man aus den Valenzionisierungspotentialen (vgl. S. 144).

Ein einfaches Beispiel ist HF. Die 1. Ionisierungsenergie von H betrigt 13,6 eV,
die von F 174 eV. Die 2p-Orbitale von F sind also stabiler als das 1s-Orbital von H.
Die giinstigste Energie fiir eine Wechselwirkung mit dem 1s-Orbital des H-Atoms
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Tabelle 2.19 Bindungseigenschaften einiger zweiatomiger Molekiile

Molekiil Anzahl der Bindungs- Dissoziation- Kernabstand
oder Ion Valenzelektronen  ordnung senergie in pm
in kJ mol~!

H 1 0,5 256 106
H, 2 1 436 74
He, 3 0,5 ~ 300 108
He, 4 0 0 -

Li, 2 1 110 267
Be, 4 > 0% 10 245
B, 6 > 1# 297 159
G 8 > 2% 610 131
N, 10 3 945 110
0, 12 2 498 121
F, 14 1 159 142
Ne, 16 0 0 -

* Durch Mischung der leeren p,-Orbitale mit den gefiillten - und GZ-Niveaus wird ersteres
weniger antibindend und letzteres starker bindend (vgl. Abb. 2.66). So kommt trotz Wechsel-
wirkung von zwei gefiillten s>-Unterschalen eine schwache o-Bindung zustande.

besitzen die 2p-Orbitale des F-Atoms, die Wechselwirkung mit dem 2s-Orbital des
F-Atoms bleibt aufgrund seiner niedrigen Energie von —46 eV unberiicksichtigt.
Aber nur das p,-Orbital besitzt die fiir eine Linearkombination geeignete Symmetrie.
Das p,- und das p.-Orbital sind s7-Orbitale, deren Kombination mit dem 1s-Orbital
die Gesamtiiberlappung null ergibt (vgl. Abb. 2.28). Die Linearkombination des 1s-
Orbitals mit dem F-2p,-Orbital ergibt das bindende ¢°-MO und das antibindende
¢"-MO. Das Energieniveaudiagramm der Abb. 2.67 zeigt, dass das bindende MO
energetisch ndher am 2p-Orbital des F-Atoms, das antibindende MO nédher am 1s-
Orbital des H-Atoms liegt. Die beiden Bindungselektronen sind mehr beim Kern
des F-Atoms lokalisiert als beim Kern des H-Atoms. Die kovalente Bindung ist nicht
mehr symmetrisch, sondern es ist eine polare Atombindung mit der Ladungsver-
teilung H°* F°~ vorhanden. Der Ionenbindungscharakter betrigt 43 % (vgl. Ta-
belle 2.17). Die Polaritit der Bindung ist also von der Energiedifferenz der zu kombi-
nierenden Orbitale abhéngig. Wird sie kleiner, nimmt die Polaritét ab und wir erhal-
ten schlieflich den Grenzfall der unpolaren Atombindung. Nimmt die Energiediffe-
renz weiter zu, erreicht man den Grenzfall der Ionenbindung, die beiden Bindungs-
elektronen befinden sich in einem 2p,-Orbital eines Fluoratoms. Dieser Grenzfall ist
z.B. nahezu in KF erreicht.
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Atomorbital Molekiilorbitale Atomorbitale
eines H-Atoms  eines HF-Molekiils eines F-Atoms

Energie ———

i i
2s 2s

Abbildung 2.67 Energieniveaudiagramm des HF-Molekiils. Das aus dem H-1s-Orbital und
dem F-2p,-Orbital gebildete MO liegt in Energie und Ladungsverteilung nidher an dem F-2p,-
Orbital, die Bindung ist polar. Die 2s-, p,- und p.-Elektronenpaare sind nichtbindend.

Fir den Fall eines zweiatomigen heteronuklearen Molekiils AB, wie CO, oder
NO™ oder CN~ erhilt man das in der Abb.2.68 dargestellte Energieniveaudia-
gramm. Die Linearkombination der Atomorbitale fiihrt zu Molekiilorbitalen, bei
denen die bindenden MOs mehr den Charakter der Orbitale der elektronegativen
B-Atome besitzen, wihrend die antibindenden MOs mehr den Orbitalen der elektro-
positiveren A-Atome dhneln (vgl. Abb. 2.69).

Beispiele:

Mit N, isoelektronisch sind CO, NO* und CN~ (s. Abb. 2.68 und Abb. 2.69). Sie
haben die Elektronenkonfiguration

(ab)z (anb)z (n;z)4 (Onb)z

also eine o-Bindung und zwei 7-Bindungen. CO besitzt die ungewohnlich hohe
Bindungsenergie von 1070 kJ mol 1.

NO hat die Elektronenkonfiguration

(0°) (6™ (13.)" (0™)? (7.2

und demnach die Bindungsordnung 2,5.

Im Abschn. 2.2.8 sahen wir, dass in der VB-Theorie zur Beschreibung delokalisierter
m-Bindungen eine einzige Lewis-Formel nicht ausreicht, sondern mehrere mesomere
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Atomorbitale Molekiilorbitale Atomorbitale
von A-Atomen von AB-Molekiilen von B-Atomen

Energie ——

Abbildung 2.68 Energieniveaudiagramm eines AB-Molekiils, in dem B elektronegativer ist
als A. Das Diagramm &hnelt dem in der Abbildung 2.66 dargestellten Energieniveauschema
des homonuklearen Molekiils N, und gilt fiir die dazu isoelektronischen Molekiile CO, NO*
und CN~. Der Vergleich zeigt die Wirkung der Elektronegativititsdifferenz: die bindenden
MOs sind den B-Atomorbitalen dhnlicher, die antibindenden MOs den A-Atomorbitalen (s.
dazu Abb. 2.69).

In der Linearkombination

¥" = ayn + by
Y = byn —ayy
wird der unterschiedliche Anteil der Atomorbitale bei der Bildung der Molekiilorbitale durch

die Parameter a und b berticksichtigt. Wenn B elektronegativer als A ist, dann ist b > a. Fiir
die Grenzfille gilt: unpolare Bindung a = b; Ionenbindung b = 1,a = 0.

Grenzstrukturen notwendig sind. Beispielsweise gibt es im CO3 -Ion eine 7-Bin-
dung, die iiber das ganze Ion verteilt ist, und dementsprechend drei Grenzstrukturen:

Q" e\ Q"
\ _ A \ __7[le __7{le
/ / /

0 . 0 . 0
4 4 /

N N

Nach der Molekiilorbitaltheorie befindet sich das delokalisierte Elektronenpaar, das
alle vier Atome aneinander bindet (Mehrzentrenbindung), in einem mit zwei Elekt-
ronen gefiillten Molekiilorbital, das sich iiber das ganze Ion erstreckt. In der
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Das energetisch niedrigste nichtbesetzte Orbital, es istim Falle einer
Elektronenbesetzung sz-antibindend, seine Lokalisierung am C-Atom
erklart zusammen mit dem darunterliegenden o™ -Orbital die C-Koordi-
nation des COs an Metallatome. Das zweite, dazu dquivalente 7z"-Orbital
liegt senkrecht zur Papierebene.

Das hichste besetzte Orbital (HOMO), es ist nur schwach bindend und das
freie Elektronenpaar am C-Atom in der Lewis-Formel |C=0|, es erklart die
CO-Koordination an Metallatome {iber das Kohlenstoffatom.

Das eine Orbital der einen starken sz-Bindung im C=0-Molekiil, das
zweite, dazu dquivalente sr-Orbital liegt senkrecht zur Papierebene.

Dieses o-Orbital ist nur schwach bindend und das freie Elektronenpaar
am 0-Atom in der Lewis-Formel |C=0|, es liegt energetisch zu tief fiir eine
0-Koordination an Metallatome.

Orbital der o-Bindung im C=0-Molekiil.

b

[

Abbildung 2.69 Molekiilorbitale des Molekiils CO (vgl. dazu das Energieniveaudiagramm
in Abb. 2.68). O ist das elektronegativere Atom. Die bindenden MOs dhneln mehr den Orbi-
talen der O-Atome, die antibindenden MOs denen der C-Atome.
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Abb. 2.49b und c ist das vollstdndig bindende 7-MO dieser 4-Orbital- und 4-Zentren-
6-Elektronen-Wechselwirkung anschaulich dargestellt. Vier weitere Elektronen be-
finden sich in zwei nichtbindenden s-Orbitalen (entspricht je einem der drei freien
Elektronenpaare an den O~ -Atomen in der Lewis-Formel). Nur die vollstandig anti-
bindende p-Orbitalkombination bleibt unbesetzt.

Mehratomige Molekiile. Eine leicht verstdndliche, systematische Behandlung
mehratomiger Molekiile mit der MO-Theorie findet man z.B. bei E. Riedel/C. Ja-
niak, ,,Ubungsbuch Allgemeine und Anorganische Chemie* oder R. Steudel, ,,Nicht-
metalle”, de Gruyter. Als einfache Beispiele sollen die Molekiile H,O, CH,, CO,
und Benzol besprochen werden. Nur bei kleinen Molekiilen liefert die MO-Theorie
anschauliche Ergebnisse und nur in einfachen Féllen kann die Molekiilgeometrie aus
dem Energieniveaudiagramm erkannt werden.

H,0-Molekiil. Bei der Bildung der H,O-Molekiilorbitale sind die moglichen Kom-
binationen der 1s-Orbitale der H-Atome mit dem 2s-Orbital und den 2p-Orbitalen
des O-Atoms zu beriicksichtigen. Durch Kombination dieser sechs Atomorbitale
miissen sechs Molekiilorbitale gebildet werden. Die Addition des 2p,-O-Orbitals mit
der Kombination (1s,—1s,) der H-Atome fiihrt zu dem bindenden MO ¢
(Abb. 2.70a oben). Die Subtraktion von 2p_-O mit (1s,—1s;,) ergibt entsprechend
das antibindende MO o7 (nicht gezeichnet). Das O-2p,-Orbital iiberlappt nicht mit
den 1s-Orbitalen der H-Atome. Es wire fiir 7-Bindungen geeignet, aber Wasserstoff-
atome haben keine p-Valenzorbitale, daher ist es ein nichtbindendes MO; wir be-
zeichnen es mit p,. Wenn man die Kombination (1s,+1s,) der H-Atome verwendet,
so kann diese sowohl mit dem 2p,- als auch mit dem 2s-Orbital des O-Atoms bindend
oder antibindend tiberlappen (vgl. Abb. 2.70a). Da (1s,+1s,,) zur Kombination so-
wohl mit 2s als auch mit 2p, geeignet ist, mischen sich die 2s- und 2p-Orbitale.
Aus der Wechselwirkung der drei Orbitale (1s,+1sp), 2s und 2p, erhalten wir drei
Molekiilorbitale: das bindende MO OE(X), das MO o,‘i(;)“b, das nahezu nichtbindend
ist und das antibindende MO ¢" (vgl. Abb. 2.70a). Beriicksichtigt man auBerdem,
dass die H-1s-Orbitale energetisch hoher liegen als die O-Valenzorbitale, so erhélt
man das in der Abb. 2.70b dargestellte Energieniveaudiagramm. Im Grundzustand
ist die Elektronenkonfiguration des H,O-Molekiils

(059)” (02 (055" (py)°

H,O ist diamagnetisch und besitzt zwei o-Bindungen. Da Sauerstoff elektronegativer
als Wasserstoff ist, haben die bindenden Molekiilorbitale tiberwiegend Sauerstoff-
charakter. Die Bindungselektronen sind mehr am Kern des O-Atoms lokalisiert, die
Bindungen sind polar.

CH4-Molekiil. Die MO-Darstellung dieses Molekiils verdeutlicht noch einmal den
unterschiedlichen Ansatz zur VB-Methode: Delokalisierte versus lokalisierte Bin-
dungen. Das CH,-Molekiil ist der Prototyp eines Molekiils mit sp3-hybridisiertem
C-Atom fiir die Stiarke des VB-Hybrid-Modells zur Strukturdeutung des tetraedrisch
koordinierten C-Atoms (s. Abschn. 2.2.6). Im MO-Modell gibt es in der Tetraeder-
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X %/ X / X - X N
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Koordinatensystem
fiir das Molekiil H,0
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b
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Abbildung 2.70a Linearkombinationen der 1s-Orbitale der H-Atome mit den 2p.-, 2p,-
und 2s-Orbitalen des O-Atoms. Die unterschiedliche Grofle der Orbitale bei der 3-Orbital-
Wechselwirkung soll schematisch deren relativen Beitrag zum Molekiilorbital andeuten. Nicht
gezeichnet ist das p,-Orbital am O-Atom was ohne Bindungspartner als freies Elektronenpaar
senkrecht zur Molekiilebene verbleibt.

symmetrie keine Mischung des s- und der p-Orbitale am C-Atom. Fiir CH, gibt es
vier C—H-bindende MOs (¢P), die aus dem C-s- und den drei C-p-Orbitalen mit
den Atomorbitalen der H-Atome gebildet werden. Das MO mit dem C-s-Orbital
(02’) liegt dabei energetisch tiefer als die drei energiegleichen bindenden Orbitale
aus den C-p-Orbitalen (og). Diese Orbitale werden von den acht Valenzelektronen
der Bindungspartner besetzt. Es gibt also zwei energetisch und hinsichtlich der Orbi-
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Atomorbitale Molekiilorbitale Atomorbitale
des 0-Atoms von H,0 der H-Atome

b
Os(x)

Abbildung 2.70b  Energieniveaudiagramm des H,O-Molekiils.

In Ubereinstimmung mit der VB-Theorie gibt es im H,O-Molekiil zwei o-Bindungen und zwei
freie Elektronenpaare am O-Atom. Anders als im VB-Modell mit jeweils gleichen Hybrid-
orbitalen sind die MOs der bindenden und auch die der freien Elektronenpaare aber jeweils
energetisch unterschiedlich und aus anderen Orbitalen des O-Atoms zusammengesetzt. Aus
Symmetriegriinden kann das O-s-Orbital nur mit dem p,-Orbital mischen, aber nicht mit dem
p.- oder dem p,-Orbital (vgl. Abb. 2.70a).

talzusammensetzung unterschiedliche bindende Orbitale, o? und drei ag. Jedes bin-
dende Orbital ist eine iiber das ganze Molekiil delokalisierte 5-Zentren-2-Elektro-
nen-Bindung. Dazu kommen vier antibindende MOs (0%*), davon drei energiegleich,
die leer bleiben (s. Abb. 2.70c). Die Photoelektronenspektroskopie stiitzt die MO-
Modelle fiir H;O und CH,4, da im Spektrum die Zahl der Banden, die im Bereich
der Valenzelektronen auftreten, der Zahl der unterschiedlichen Orbitalenergien ent-
spricht.

Da jedes H-Orbital gleichzeitig mit allen drei p-Orbitalen iiberlappt erklart dies
auch die Tetraedergestalt des CH4-Molekiils.! Im MO-Modell ist also CH, nicht aus
2-Zentren-2-Elektronenbindungen aufgebaut, sondern aus Mehrzentrenbindungen.

CO,-Molekiil. Bei der Bildung der Molekiilorbitale des CO,-Molekiils miissen
auch m-Molekiilorbitale beriicksichtigt werden. Die zur Bildung von 0-MOs geeig-

! Siehe dazu Riedel /Janiak Ubungsbuch Allgemeine und Anorganische Chemie, deGruyter.
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Atomorbitale Molekiilorbitale Atomorbitale
des C-Atoms von CHy der H-Atome

Energie

Abbildung 2.70¢c  MO-Diagramm des CH,-Molekiils.

nete Symmetrie besitzen das 2s- und das 2p,-Orbital des C-Atoms und die beiden
p.-Orbitale der O-Atome. Thre Kombination fiihrt zu zwei bindenden und zwei anti-
bindenden 0-MOs (Abb. 2.71a). Die z-Molekiilorbitale entstehen aus den 2p_- und
den 2p,-Valenzorbitalen der drei Atome. Die Linearkombinationen der O-Atom-
orbitale (2p,, + 2p.p) mit dem 2p,-Orbital des C-Atoms ergeben ein bindendes und
ein antibindendes 77,-MO. Die Linearkombination der O-Atomorbitale (2p,, — 2p.p)
mit dem C-2p_-Orbital fiihrt zu keiner Uberlappung. Es entsteht ein nichtbindendes
MO (Abb. 2.71b). Die Kombinationen der p,-Valenzorbitale fithren zu drei d4quiva-
lenten, energiegleichen MOs. Das Energieniveaudiagramm der Abb. 2.71c zeigt, dass
es im CO,-Molekiil zwei unterschiedliche o-Bindungen und zwei dquivalente, iiber
das gesamte Molekiil delokalisierte 7-Bindungen gibt. (Im VB-Modell gidbe es mit
der sp-Hybridisierung am C-Atom zwei identische o-Bindungen und zwei lokali-
sierte, senkrecht zueinander stehende C—O z-Bindungen.)
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Abbildung 2.71a, b Bildung der CO,-Molekiilorbitale.

a) Die Linearkombinationen des 2s- und des 2p,-Orbitals des C-Atoms mit den 2p,-Orbitalen
der O-Atome fithren zu zwei bindenden und zu zwei antibindenden o-Molekiilorbitalen.

b) Die Linearkombinationen der 2p_-Orbitale der Sauerstoffatome (2p,, + 2p,,) mit dem
2p,-Orbital des C-Atoms fithren zu einem bindenden und zu einem antibindenden z-Molekiil-
orbital. Die Linearkombination (2p,, — 2p,,) der Sauerstoffatome ergibt ein nichtbindendes
m-Molekiilorbital, da mit dem 2p.-Orbital des C-Atoms keine Uberlappung erfolgt (vgl.
Abb. 2.28). Drei analoge energiedquivalente --Molekiilorbitale entstehen durch Kombination
der 2p,-Valenzorbitale.
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Atomorbitale Molekiilorbitale relevante Atomorbitale
des C-Atoms von CO, der 0-Atome
(ohne 2s-Orbitale)

I

Energie ———

Abbildung 2.71¢  Energieniveaudiagramm des CO,-Molekiils.

Im Molekiil CO, gibt es zwei o-Bindungen und zwei dquivalente, iiber das gesamte Molekiil
delokalisierte 7-Bindungen. Die Elektronenwolken der beiden bindenden 7-MOs sind senk-
recht zueinander orientiert.

Benzolmolekiil. Die sechs senkrecht zur Molekiilebene stehenden p.-Orbitale bil-
den sechs sich iiber das gesamte Benzolmolekiil erstreckende s-Molekiilorbitale
(Abb. 2.72). Davon sind im Grundzustand die drei energiedrmsten bindenden MOs
mit je einem Elektronenpaar besetzt (Abb. 2.72¢), die drei #-Bindungen sind voll-
standig delokalisiert. Anstelle der schon im Abschn. 2.2.8 formulierten beiden Lewis-
Resonanzstrukturen

SIENe

gibt es deshalb das Symbol

©
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Abbildung 2.72 z-Molekiilorbitale des Benzolmolekiils.

a) Zur Kombination geeignete ;- Atomorbitale des Benzols.

b) Aufsicht auf die sechs m-Molekiilorbitale des Benzols. Alle MOs haben eine Knotenebene
in der Papierebene. Unterhalb dieser Knotenebene befinden sich dieselben Elektronenwol-
ken, die Wellenfunktion hat das entgegengesetzte Vorzeichen.

¢) Energieniveaudiagramm und Besetzung der 7-MOs.

d) Réumliche Darstellung der beiden ringformigen Ladungswolken des n'f-Molekﬁlorbitals.
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Diamant. In Festkorpern erstrecken sich die Molekiilorbitale {iber den gesamten
Kristall. Im Graphit bilden die senkrecht zu einer ebenen Schicht des Gitters stehen-
den p-Orbitale z-Molekiilorbitale, die iiber die gesamte Schicht ausgedehnt sind (vgl.
Abb. 430 und Abschn. 4.7.3.1). Im Diamantkristall (vgl. Abb. 2.54, Abschn. 2.2.11
und Abschn. 4.7.3.1) entstehen durch Linearkombination der s- und der p-Orbitale
benachbarter C-Atome bindende und antibindende Molekiilorbitale, die zu Bandern
aufspalten. Die s- und p-Binder konnen iiberlappen. Die bindenden Molekiilorbitale
bilden im Diamantkristall das Valenzband, die antibindenden das energetisch we-
sentlich hoher liegende Leitungsband. Sind in einem Diamantkristall 10> C-Atome
vorhanden, die miteinander in Wechselwirkung treten, so erhélt man aus den vier pro
C-Atom vorhandenen Orbitalen 4 - 102 Molekiilorbitale, die sich iiber den gesamten
Kristall erstrecken. Davon bilden 2-10?? eine dichte Folge bindender MOs (Valenz-
band), die anderen 2-10% ein Band, das aus antibindenden MOs besteht (Leitungs-
band). Die bindenden MOs des Valenzbandes sind vollstéindig besetzt und durch eine
5eV breite Liicke (verbotene Zone) von den unbesetzten MOs des Leitungsbandes
getrennt. Diamant ist daher ein Isolator.

In Eigenhalbleitern sind die bindenden und die antibindenden MOs nur durch eine
schmale verbotene Zone getrennt, und einige Elektronen des Valenzbandes besitzen
geniigend thermische Energie, um die verbotene Zone zu iiberspringen und in das
Leitungsband zu gelangen. In Metallkristallen bilden die Molekiilorbitale ein einheit-
liches Band, das nur teilweise mit Elektronen besetzt ist (siche Abschn. 2.4.4.2). In
Stoffen mit nur zum Teil besetzten Bandern konnen sich die Elektronen durch den
gesamten Kristall bewegen, sie sind daher Elektronenleiter. Das Energiebdndermo-
dell von Metallen, Isolatoren und Halbleitern wird im Abschn. 2.4.4.3 ausfiihrlich be-
handelt.

Mehrzentren-o-und-z-Bindungen, Hyperkonjugation, nicht-klassische 7-Bindung.
Die MO-Beschreibung von Verbindungen mit formaler Oktettiiberschreitung soll an
einigen Beispielen erldutert werden.

Schwefelhexafluorid, SFs. Im Molekiil SFy ist das Schwefelatom oktaedrisch von
sechs Fluoratomen umgeben. Fiir die kovalenten Bindungen stehen die 2p,-Orbitale
der sechs F-Atome und die Orbitale 3s, 3p,, 3p, und 3p, des S-Atoms zur Verfiigung.
Das kugelformige 3s-Orbital des S-Atoms bildet mit den sechs oktaedrisch angeord-
neten 2p,-Orbitalen der F-Atome ein bindendes und ein antibindendes Molekiilorbi-
tal (Abb. 2.73a). Die 3p-Orbitale des S-Atoms konnen mit je zwei Fluororbitalen
iiberlappen, die auf der Achse des betreffenden Orbitals liegen (Abb. 2.73b). Es
entstehen Sitze von dreifach entarteten bindenden und antibindenden Molekiilorbi-
talen. Fiir weitere Linearkombinationen zur Bildung von bindenden und antibinden-
den o-Molekiilorbitalen stehen am Schwefel keine Orbitale mehr zur Verfiigung. Die
zwei fehlenden Molekiilorbitale sind daher nichtbindend und entstehen aus den 2p,,-
Orbitalen der F-Atome. Das Energieniveaudiagramm (Abb. 2.73¢) zeigt, dass die
zwolf Valenzelektronen die vier bindenden und die zwei nichtbindenden Molekiilor-
bitale besetzen. Nur acht Elektronen sind bindend. Da jedoch Fluor viel elektronega-
tiver ist als Schwefel sind die Bindungen stark polar. Die vier Bindungen in SFg sind
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(b)
Atomorbitale Molekiilorbitale Atomorbitale
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Abbildung 2.73 Bindungsverhiltnisse im Molekiil SFg.

a) Bindende Linearkombination des 3s-Orbitals des S-Atoms mit den sechs 2p,-Orbitalen der
F-Atome.

b) Bindende Linearkombination des p,-Orbitals des S-Atoms mit je zwei 2p,-Orbitalen der
F-Atome. Es entsteht ein dreifach entartetes Energieniveau.

c¢) Energieniveaudiagramm. Die vier Linearkombinationen ergeben vier bindende Energieni-
veaus.
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im Wesentlichen stark polare Mehrzentren-o-Bindungen (7-Zentren-2-Elektronen-
Bindungen). Berechnungen ergeben nur geringe z-Bindungsanteile.

Im VB-Konzept lisst sich SF¢ mit Lewis-Formeln durch ionogene Grenzstrukturen
beschreiben.

[0)
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Die linken mesomeren Lewis-Formeln erfiillen mit der Einfiihrung von Formalla-
dungen die Oktettregel. Haufig wird auch die rechte, eingeklammerte Lewis-Formel
geschrieben. Es liegen jedoch keine sechs 2-Zentren-2-Elektronen-Bindungen vor.
Der Sachverhalt des MO-Modells wird durch die mesomeren Lewis-Formeln eben-
falls zum Ausdruck gebracht und konnte durch die mittlere Lewis-Formel mit aus-
schlieBlich gestrichelten S---F-Bindungen in einer Formel verdeutlicht werden.

Ein einfaches Beispiel fiir Mehrzentren-n-Bindungen ist das Molekiil Schwefeltri-
oxid SOj;. Vier Valenzelektronen des Schwefelatoms bilden mit dem s- und zwei p-
Orbitalen zusammen mit je einem o-Orbital der O-Atome das o-Bindungsgeriist. Es
bestimmt die trigonal ebene Gestalt des Molekiils. Eine der o-Bindungen ist eine
dative S— O-Bindung.

Am Schwefelatom verbleibt noch ein p-Orbital senkrecht zur Molekiilebene, was
mit je einem ebensolchen p-Orbital an jedem O-Atom eine 4-Zentren-6-Elektronen-
m-Bindung bildet. Es entstehen eine p-p-7-Bindung iiber die vier Zentren des Mole-
kiils, also eine Mehrzentren-z-Bindung und zwei besetzte nichtbindende z-Orbitale.
Jede S—O-Bindung besitzt Doppelbindungscharakter. Man kann diese Mehrzen-
trenbindung mit drei Lewis-Resonanzstrukturen beschreiben. Die verdoppelnden
Valenzstriche (—) bedeuten Mehrzentren-z-Bindungen, die schwicher sind als klas-
sische 7-Bindungen (z. B. beim Molekiil N;).

0l 101° 101°
”2@ |SZ@ gz@
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In der klassischen Lewis-Formel symbolisieren die drei Doppel-Bindungsstriche
diese eine Mehrzentren--Bindung und zwei besetzte nichtbindende Orbitale.

[o]
|

S
O
Y
Die Bindungsverhéltnisse sind in den MO-Diagrammen der Abb. 2.74 dargestellt.
Der Transfer von Ladungen der Liganden-7-Orbitale kann auch in antibinden-
de Orbitale des Zentralatoms erfolgen. Man bezeichnet dies als Hyperkonjugation.
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Abbildung 2.74 MO-Diagramm von SO;.

a) o-Teil, b) 7-Teil. Die jeweils drei relevanten Orbitale des Os-Fragments sind entsprechend
ihrer Entartung (Symmetrie) differenziert. In den verwandten Abb. 2.73 und 2.75 wurde diese
Differenzierung der Einfachheit halber nicht vorgenommen.

Hyperkonjugation ist die Uberlappung eines gefiillten Orbitals mit einem leeren
antibindenden Orbital und der damit verbundende Transfer von Elektronendichte.
Am Schwefelatom sind die unbesetzten Orbitale o} lokalisiert. Es kommt — be-
giinstigt durch die positive Ladung am S-Atom — zu einem teilweisen Ubergang von
Ladungen der nichtbindenden p-Elektronen der Sauerstoffatome in der Molekiil-
ebene in diese leeren antibindenden Orbitale (Hyperkonjugation). Es entstehen zu-
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sétzliche schwichere nicht-klassische p-p-z-Bindungen iiber die vier Atome des Mo-
lekiils. Die starken und kurzen S™—~O-Bindungen sind sehr polar. Die Kiirze von
S=0-,,Doppelbindungen* kann statt tiber die Mehrzentren-7-Bindungen allgemein
aber auch gut iiber die polare S*—~0-Coulomb-Anziehung erklirt werden, wie sie
in den obigen ionischen Lewis-Grenzstrukturen zum Ausdruck kommt.
Hyperkonjugation und nicht-klassische p-p-z-Bindungen werden am Beispiel des
Perchlorat-Ions ClO,4 ausfiihrlicher erldutert. Bei diesem Ion wird aus dem 3s-Orbi-
tal und den 3p-Orbitalen am Cl-Atom ein o-Geriist gebildet, das die tetraedrische
Gestalt des Ions erkldrt. Zu den vier o-Bindungen steuert das Chloratom sieben
Elektronen bei und die Sauerstoffatome ein Elektron. Am Chloratom sind drei posi-
tive Partialladungen vorhanden, an den Sauerstoffatomen je eine negative Ladung.

101°
e__ ?3@ O
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Mit weiteren Bindungen, z. B. #-Bindungen wird nicht nur das Elektronenoktett am
Cl-Atom iiberschritten, sondern es miissen auch Orbitale am Cl-Atom bereitgestellt
werden. Diese Hypervalenz ist mit dem MO-Modell zu erkldren und lésst sich mit
dem MO-Diagramm von ClO, anschaulich demonstrieren (Abb. 2.75).

Das 3s-Orbital und die drei 3p-Orbitale des Cl-Atoms bilden mit den o-bindenden
2p-Orbitalen der O-Atome die beiden bindenden Linearkombinationen o, und o,
und die entsprechenden antibindenden Linearkombinationen o und o},. Die vier
Elektronen von CI** und die vier Elektronen der vier O~-Atome besetzen die vier
bindenden Orbitale. Es gibt also vier o-Bindungen. Das MO-Diagramm zeigt aufler-
dem, dass es drei antibindende o-Orbitale gibt, die auf Grund ihrer Symmetrie mit
drei besetzten 2p,-Orbitalen der Sauerstoffatome durch Linearkombination drei
bindende zz-Orbitale ergeben. Durch Hyperkonjugation wird Ladung von den Sauer-
stoffatomen in die bindenden z-Orbitale libertragen und es entstehen drei delokali-
sierte schwache s-Bindungen.

Diese Bindungsverhiltnisse konnen annidhernd durch Lewis-Formeln mit Mehr-
fachbindungen beschrieben werden.
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Mit der Mesomerie wird die Delokalisierung der w-Bindungen beriicksichtigt. Die
fur die Bindungen verwendeten Valenzstriche geben aber (ohne zusitzliche Informa-
tionen) keine Auskunft iiber Art und Stirke der Mehrzentren-z-Bindungen. Bin-
dungsabstidnde z.B. sind ein Maf fiir die Stirke einer z-Bindung (vgl. Tabelle 2.14
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Abbildung 2.75 Schematisches MO-Diagramm von ClOy .

a) Bildung von vier ¢-Bindungen durch Linearkombination des 3s-Orbitals und der drei 3p-
Orbitale des Chloratoms mit Orbitalen der Sauerstoffatome.

b) Hyperkonjugation durch Uberlappung gefiillter p,-Orbitale von Sauerstoffatomen mit den
antibindenden o}-Orbitalen. Es entstehen drei delokalisierte nicht-klassische 7z-Bindungen.
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und Abschnitt 2.2.7). Auch die Polaritit der Element—O-Doppelbindung, die die
Gesamtbindungsstdrke und die Bindungsabsténde beeinflusst, wird mit den Struktur-
formeln nicht erfasst. Wie im Ion ClO, sind auch bei den isoelektronischen tetraed-
rischen Ionen SOﬁ_und POi_ vier o-Bindungen vorhanden, die durch schwichere
nicht-klassische 7-Bindungen iiberlagert werden.

Im Kapitel 4 werden fiir Molekiile und Ionen wie H,SO,4, H;PO,, P,Oy, SO; ™,
PO?{_ etc. Strukturformeln verwendet, die Mehrfachbindungen enthalten. Die Bin-
dungsverhéltnisse werden damit nur unvollkommen wiedergegeben, aber es ist die
klassische Schreibweise.

Zusammenfassend konnen wir fiilr Mehrzentren-z-Bindungen festhalten:

Bei Molekiilen mit formaler Oktettiiberschreitung und mit Doppelbindungen
(sieche Abschn. 2.2.2) werden die von s- und p-Orbitalen gebildeten o-Bindungen
durch Mehrzentren-z-Bindungen verstarkt. Eine besondere Form von Mehrzentren-
m-Bindungen entsteht durch Hyperkonjugation. Dabei kommt es zu einem Transfer
von Ladung nichtbindender besetzter p-Orbitale der Ligandenatome in leere antibin-
dende Orbitale des Zentralatoms. Die Mehrzentren-z-Bindungen sind schwécher als
die in Abschn. 2.2.7 besprochenen klassischen z-Bindungen.

Fiir Mehrzentren-7-Bindungen gilt auch: Je dhnlicher die beteiligten Orbitale in
ihrer GroBe sind, umso stérker ist die z-Uberlappung (vgl. Abb. 2.28). Innerhalb
einer Periode nimmt mit wachsender Kernladung die GroéBe der Orbitale ab, und
die Stirke der #-Bindung in den Sauerstoffverbindungen wéchst daher in der Reihe
Si, P, S, CI. Si bildet polymere Strukturen, die durch Si—O—Si-Einheiten verkniipft
sind. Auch bei P gibt es zahlreiche polymere Strukturen mit P—O—P-Verkniipfun-
gen, daneben aber solche mit P=O m-Bindungen. Bei den Sauerstoffsduren des
Schwefels ist die 7-Bindung bereits dominant, und es gibt nur wenig Strukturen mit
S—O—S-Verkniipfungen, beim Chlor ist sie so stark, dass sich keine polymeren
Anionen bilden. Innerhalb einer Gruppe nimmt mit wachsender Grofie der Orbitale
die Stirke der m-Bindung ab. Schwefel z. B. bildet stirkere zz-Bindungen als die ho-
mologen Elemente Selen und Tellur.

2.3 van-der-Waals-Krafte

Die Edelgase und viele Stoffe, die aus Molekiilen aufgebaut sind, lassen sich erst bei
tiefen Temperaturen verfliissigen und zur Kristallisation bringen (Tabelle 2.20).

Zwischen den Molekiilen und zwischen den Edelgasatomen existieren nur schwa-
che ungerichtete Anziehungskrifte, die als van-der-Waals-Krifte bezeichnet werden.

Die van-der-Waals-Krifte kommen durch Anziehung zwischen Dipolen (vgl.
Abschn. 2.2.8) zustande, sie sind also elektrostatischer Natur. Die Reichweite ist sehr
gering — sie ist praktisch auf die ndchsten Nachbarn beschrinkt —, denn da die
Wechselwirkungsenergie proportional »~° ist, nimmt sie mit wachsendem Abstand
viel schneller ab als die Ionen-Ionen-Wechselwirkung. Man unterscheidet drei Kom-
ponenten der van-der-Waals-Kréfte.
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Tabelle 2.20 Siedepunkt einiger fliichtiger Stoffe in °C

He —269 F, —188 N, —196
Ne —246 Cl, — 34 0, —183
Ar —189 Br, + 59 HCI - 85
Kr —157 L +184 NH, - 33
Xe —112

Wechselwirkung permanenter Dipol —permanenter Dipol (Richteffekt). Bei der
Anziehung von Dipolen mit einem permanenten Dipolmoment kommt es zu einer
Ausrichtung der Dipole, die dadurch in einen energiedrmeren Zustand iibergehen.
Der Richteffekt ist temperaturabhingig, da die Warmebewegung der Ausrichtung
der Dipole entgegenwirkt.

Wechselwirkung permanenter Dipol—induzierter Dipol (Induktionseffekt). Ein
permanenter Dipol induziert in einem benachbarten Teilchen ein Dipolmoment, es
kommt zu einer Anziehung. Besitzt das benachbarte Teilchen ein permanentes Di-
polmoment, so iiberlagern sich Induktionseffekt und Richteffekt. Der Induktions-
effekt ist temperaturunabhéingig.

Wechselwirkung fluktuierender Dipol —induzierter Dipol (Dispersionseffekt). In
allen Atomen und Molekiilen entstehen durch Schwankungen in der Ladungsdichte
der Elektronenhiille fluktuierende Dipole. Im Nachbaratom werden durch diese
»-momentan® vorhandenen Dipole gleichgerichtete Dipole induziert, so dass eine
Anziehung entsteht (Abb. 2.76). Da mit zunchmender Groe der Atome bzw. Mole-
kiile die Elektronen leichter verschiebbar sind, lassen sich leichter Dipole induzieren,
die van-der-Waals-Anziehung nimmt zu. Die thermischen Daten z.B. der Edelgase
andern sich als Folge davon gesetzmiBig mit der Ordnungszahl (vgl. Tabelle 2.20).

.momentaner” Dipol induzierter Dipol

Abbildung 2.76 Anziehung ,momentaner” Dipol—induzierter Dipol auf Grund statisti-
scher Schwankungen der Ladungsdichte der Elektronenhiillen. Die Ladungsdichte dndert sich
dauernd. Die Abbildung ist eine Momentaufnahme.

Fiir unterschiedliche Partikel betrdgt die Wechselwirkungsenergie (nach dem Physi-
ker Fritz London auch London-Energie genannt)
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aq und a, sind die Polarisierbarkeiten der Teilchen, I; und I, die Ionisierungsener-
gien. Bei gleichen Partikeln betrigt die Energie
3 d’l

U= =47

Im elektrischen Feld werden die Elektronenhiillen relativ zu den Atomkernen ver-
zerrt. Dadurch wird ein Dipolmoment u induziert, das der elektrischen Feldstirke E
proportional ist.

u=aek

gy ist die elektrische Feldkonstante. Die Polarisierbarkeit o (SI-Einheit m?) ist also
ein MaB fiir die Deformierbarkeit der Elektronenhiillen.

,» Weiche“ Atome mit grof3er Polarisierbarkeit sind die schweren Nichtmetallatome
wie Xe, I, Br, Se. ,,Harte“ Atome mit kleiner Polarisierbarkeit sind C, N, O, F und Ne.

Der Dispersionseffekt ist zwischen allen Atomen, Ionen und Molekiilen wirksam.
Er liefert auch zur Gitterenergie von Kristallen und zur Bindungsenergie kovalenter
Bindungen einen Beitrag (vgl. Tabelle 2.9). Verglichen mit der Gitterenergie von
Ionenkristallen und Atomkristallen ist jedoch die Gitterenergie von Molekiilkristal-
len klein (meistens kleiner als 25 kJ mol~1). Bei Teilchen ohne Dipolmoment (Edel-
gase, SFg, CH,) ist der Dispersionseffekt die alleinige Ursache der van-der-Waals-
Anziehung. Aber auch bei Molekiilen mit Dipolmomenten y < 1 D (CO, HI, HBr)
iiberwiegt der Dispersionseffekt bei weitem. Erst bei Molekiilen mit groleren Dipol-
momenten als 1 D wird der Richteffekt etwa gleich gro8 (NHs: u = 1,47 D) oder
groBer (H,O: u = 1,85 D) als der Dispersionseffekt. Der Induktionseffekt ist immer
klein und meist vernachléssigbar. Beispiele zeigt Tabelle 2.21.

Tabelle 2.21 van-der-Waals-Wechselwirkungsenergie in kJ mol~!

Aufteilung der Gitterenergie nach ihrem Ursprung

Teil- Dipol- Polari- Richt- Induk- Disper- Gitter- Siede-
chen moment sierbar- effekt tions- sions- energie punkt
in D keit in effekt effekt in K
10730 m3
Ar 0 1,6 0 0 8,49 8,49 87
CO 0,11 2,0 0,0004 0,008 8,74 8,74 82
HI 0,44 5.4 0,02 0,11 25,86 25,99 238
HBr 0,82 3,6 0,69 0,50 21,92 23,11 206
HCl 1,08 2,6 331 1,00 16,82 21,13 188
NH; 1,47 22 13,31 1,54 14,74 29,59 240
H,O 1,85 1,5 36,36 1,92 9,00 47,28 373
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van-der-Waals-Radien. Aus dem Gleichgewichtsabstand in Molekiilkristallen und
kristallisierten Edelgasen kann man einen Satz von van-der-Waals-Radien ableiten
(Tabelle 2.22). Kleinere Abstiande im Gitter als die Summe der van-der-Waals-Ra-
dien sind Anzeichen fiir kovalente Bindungskréfte. Beispiele sind die Bindungen
zwischen den As-Schichten im Gitter des grauen Arsens (vgl. Abb. 4.21) und den
Se-Ketten im grauen Selen (vgl. Abb. 4.14).

Tabelle 2.22 van-der-Waals-Radien in 10719 m

H 12 He 14
N 15 o 15 F 14 Ne 16
P 18 S 18 ca 18 Ar 19
As 19 Se 19 Br 19 Kr 20

Te 21 I 20 Xe 22

Der Radiensatz ist aus Mittelwerten der Gleichgewichtsabstdnde, die bei der van-der-Waals-
Wechselwirkung bestimmt wurden, abgeleitet. Bei den folgenden Elementen wurden grofere
Schwankungen beobachtet:

H12-145F135-1,6;Cl11,7—1,9; Br 1,8—2,0; I 1,95—2,15.

2.4 Der metallische Zustand

2.4.1 Eigenschaften von Metallen, Stellung im Periodensystem

Vier Fiinftel aller Elemente sind Metalle. In den Hauptgruppen des Periodensystems
stehen die Metalle links von den Elementen B, Si, Ge, Sb, At (Abb. 2.77). Die Ab-
grenzung zu den Nichtmetallen ist jedoch nicht scharf. Einige Elemente zeigen weni-
ger typische metallische Eigenschaften und werden als Halbmetalle bezeichnet. Dazu
gehoren B, Si, Ge, As, Sb, Se, Te. AuBlerdem gibt es Elemente, bei denen sich nur

é Li |Be| B|C|N|O F
m,‘_sf, Na|Mg| Al |Si|P|s]|c
giﬁ: K | Ca|Ga|Ge|As | Se| Br |:| Metalle
SE Rb [ Sr{In|[Sn|Sb|Te| I |:| Halbmetalle
Cs [Ba| Tl | Pb| Bi | Po| At I:I Nichtmetalle

—~—— Zunahme des
metallischen Charakters

Abbildung 2.77 Einteilung der Hauptgruppenelemente in Metalle, Halbmetalle und Nicht-
metalle.
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Abbildung 2.78 Schmelzpunkte der Metalle.

bestimmte Modifikationen einer dieser Gruppen zuordnen lassen. Graues Zinn kris-
tallisiert im Diamantgitter und ist ein Nichtmetall, es wandelt sich oberhalb +13 °C
in das metallische weifle Zinn um. Weiller und roter Phosphor sind nichtmetallische
Modifikationen, schwarzer Phosphor hat Halbmetalleigenschaften. Der metallische
Charakter der Elemente wichst in den Hauptgruppen von oben nach unten und in
den Perioden von rechts nach links. Alle Nebengruppenelemente, die Lanthanoide
und die Actinoide sind Metalle.

Fiir die Metalle sind also Elektronenkonfigurationen der Atome mit nur wenigen
Elektronen auf der duBersten Schale typisch. Die Ionisierungsenergie der Metall-
atome ist niedrig (< 10 eV), sie bilden daher leicht positive Ionen.

Die Nichtmetalle sind in ihren Eigenschaften sehr differenziert, Metalle sind un-
tereinander viel dhnlicher. Mit Ausnahme von Quecksilber sind alle Metalle bei Zim-
mertemperatur fest. Die Schmelzpunkte sind sehr unterschiedlich. Sie reichen von
—39 °C (Quecksilber) bis 3410 °C (Wolfram), mit steigender Ordnungszahl édndern
sie sich periodisch (Abb. 2.78). Die Schmelzpunktsmaxima treten bei den Elementen
der 5. und 6. Gruppe (V, Mo, W) auf.

Die metallischen Eigenschaften bleiben im fliissigen Zustand erhalten — ein be-
kanntes Beispiel dafiir ist Quecksilber — und gehen erst im Gaszustand verloren.
Sie sind also an die Existenz groBerer Atomverbiande gebunden. Typische Eigen-
schaften von Metallen sind:

1. Metallischer Glanz der Oberfldache, Undurchsichtigkeit

2. Dehnbarkeit und plastische Verformbarkeit (Duktilitét)

3. Gute elektrische (> 10° Q! m~1!) und thermische Leitfihigkeit (Abb. 2.79). Bei
Metallen nimmt mit steigender Temperatur die Leitfdhigkeit ab, bei Halbmetallen
nimmt sie zu.
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Li Be
18| 18
Na | Mg Al
23 25 40

K Ca Sc Ti Vv Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga
15,9 23 1,7 12 0,6 6,5 20 1n2 16 16 65 18 22

Rb Sr Y Zr Nb | Mo Te Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sh
86 | 33 14 | 24 | 44 23 85 22 10 66 15 12 10 28

Cs Ba La Hf Ta w Re Os Ir Pt Au Hg Tl Pb Bi
5,6 17 17 34 | 12 20 53 " 20 10 49 44 1 71 52 1

Abbildung 2.79 Elektrische Leitfihigkeit der Metalle bei 0 °C in 10° Q~!' m~'.

Die metallischen Eigenschaften konnen mit den Kristallstrukturen der Metalle und
den Bindungsverhéltnissen in metallischen Substanzen erkliart werden.

In den chemischen Eigenschaften gibt es zwischen den Hauptgruppenmetallen
und den Nebengruppenmetallen charakteristische Unterschiede. Bei den Hauptgrup-
penmetallen stehen fiir chemische Bindungen nur s- und p-Elektronen zur Verfii-
gung, d-Elektronen sind entweder nicht oder nur in vollbesetzten Unterschalen vor-
handen. Die Hauptgruppenmetalle treten daher iiberwiegend in einer einzigen Oxi-
dationszahl auf, bei einigen kommen zwei Oxidationszahlen vor (Abb. 2.80). Die
Ionen haben meist Edelgaskonfiguration. Sie sind farblos und diamagnetisch. Die
Hauptgruppenmetalle sind fast alle unedle Metalle. Bei den Nebengruppenmetallen
werden die d-Orbitale der zweitduBersten Schale aufgefiillt. Auler den s-Elektronen
der duBlersten Schale konnen auch die d-Elektronen als Valenzelektronen wirken.

g § sp! s2p? s’
Li Be

+1 +2

Na Mg Al

+1 +2 +3

K Ca Ga

+1 +2 +3

Rb Sr In Sn

+1 +2 +14+3 | +2+4

Cs Ba Tl Pb Bi
+1 +2 +1+4+3 +2+4 +3+5

Abbildung 2.80 Oxidationszahlen der Hauptgruppenmetalle.
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Sc Ti Vv Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn
3d'as’ | 3d°4s’ | 3d°4s’ | 3d°4s' 3d’as” | 3d%4s’ | 3d’4s’ | 3d%4s’ | 3d"4s' | 3d"4s’
+3 +2 +2 +2 +2 +2 +2 +2 +1 +2
+3 +3 +3 +3 +3 +3 +2
+4 +4 +6 +4
+5 +7
Sc,0; | TiO VO FeCr,0, | MnO FeO Co0 Ni0 Cu,0 Zn0
T|203 V203 K2CI'04 ZnMn204 F9203 ch0204 CuO
T|02 V02 MHOZ
V205 KMn04

Abbildung 2.81 Wichtige Oxidationszahlen der 3d-Elemente. Als Beispiele sind einige Sau-
erstoffverbindungen aufgefiihrt.

Die Ubergangsmetalle treten daher in vielen Oxidationszahlen auf. Die wichtigsten
Oxidationszahlen der 3d-Elemente sind in der Abb. 2.81 angegeben. Die meisten
Ionen der Ubergangsmetalle haben teilweise besetzte d-Niveaus. Solche Ionen sind
farbig und paramagnetisch und besitzen eine ausgeprégte Neigung zur Komplexbil-
dung (vgl. Abschn. 5.4). Unter den Nebengruppenmetallen finden sich die typischen
Edelmetalle.

2.4.2 Kristallstrukturen der Metalle

Es treten vorwiegend drei Strukturen auf. Thr Zustandekommen ist zu verstehen,
wenn man annimmt, dass die Metallatome starre Kugeln sind und dass zwischen
ihnen ungerichtete Anziehungskrifte existieren, so dass sich die Kugeln moglichst
dicht zusammenlagern. Es entstehen dichteste Packungen. Abb.2.82a zeigt eine
Schicht mit Kugeln in dichtester Packung. Die Atome sind in gleichseitigen Drei-
ecken bzw. Sechsecken angeordnet. Packt man auf eine solche Schicht Kugeln, dann
ist die Packung am dichtesten, wenn sie in Liicken liegen, die durch drei Kugeln
der darunter liegenden Schicht gebildet werden. Wird eine Kugelschicht dichtester
Packung raumsparend auf eine darunter liegende Schicht gepackt, gibt es fiir die
obere Schicht zwei mogliche Lagen (vgl. Abb. 2.82b).

Es treten daher unterschiedliche Schichtenfolgen auf. 1. Die Schichtenfolge
ABAB. Die dritte Schicht liegt so auf der zweiten Schicht, dass die Kugeln genau
iiber denen der ersten Schicht liegen (Abb. 2.82¢ und Abb. 2.83a). 2. Die Schichten-
folge ABCABC. Die Kugeln der dritten Schicht liegen in anderen Positionen als die
der ersten Schicht. Erst die vierte Schicht liegt wieder genau tiber der ersten (vgl.
Abb. 2.82d und Abb. 2.83b).

Bei der Schichtenfolge ABAB liegt eine hexagonal-dichteste Packung (hdp) vor.
Abb. 2.84 zeigt die hexagonale Elementarzelle dieser Struktur. Bei der kubisch-dich-
testen Packung (kdp) mit der Schichtenfolge ABCABC entsteht eine Struktur mit
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Abbildung 2.82 Dichteste Kugelpackungen.

a) Eine einzelne Schicht mit dichtest gepackten Kugeln.

b) Eine Schicht dichtester Packung besitzt zwei verschiedene Sorten von Liicken (A und V),
in die eine zweite, dariiber liegende Schicht dichtester Packung einrasten kann. Fiir diese
Schicht gibt es daher zwei mogliche Positionen.

¢) Hexagonal-dichteste Packung. Die Schichtenfolge ist ABAB ... Die dritte Schicht liegt ge-
nau iiber der ersten Schicht.

d) Kubisch-dichteste (= kubisch-flichenzentrierte) Packung. Die Schichtenfolge ist ABCABC ...
Erst die vierte Schicht liegt genau iiber der ersten Schicht.

L X > K >

Abbildung 2.83 a) Hexagonal-dichteste Packung. Schichtenfolge ABAB ...
b) Kubisch-dichteste (= kubisch-flichenzentrierte) Packung. Schichtenfolge ABCABC ...



2.4 Der metallische Zustand 175

Abbildung 2.84 Hexagonal-dichteste Kugelpackung.
a) Atomlagen. Die dick gezeichneten Kanten umschlieBen die Elementarzelle. ¢/a = 1,633.
b) Koordinationszahl. Jedes Atom hat 12 Nachbarn im gleichen Abstand.

e o
11 R

Abbildung 2.85 Kubisch-dichteste Packung (oder kubisch-flichenzentriertes Gitter).

a) Flachenzentrierte kubische Elementarzelle.

b) Die Schichten dichtester Packung liegen senkrecht zu den Raumdiagonalen der Elementar-
zelle. Jedes Atom hat 12 Nachbarn im gleichen Abstand.

einer kubisch-flichenzentrierten Elementarzelle. Die kleinste Einheit dieser Struktur
ist also ein Wiirfel, dessen Ecken und Fliachenmitten mit Atomen besetzt sind. Je-
weils senkrecht zu den vier Raumdiagonalen des Wiirfels liegen die dichtest gepack-
ten Schichten mit der Folge ABCABC (Abb. 2.85).

Die dritte héufige Struktur ist die kubisch-raumzentrierte Struktur (krz = bce fiir
,body-centered cubic“). Die Elementarzelle ist ein Wiirfel, dessen Eckpunkte und
dessen Zentrum mit Atomen besetzt sind. Die Koordinationszahl betrédgt 8. Zusam-
men mit den iibernidchsten Nachbarn, die nur 15 % weiter entfernt sind, ist die An-
zahl der Nachbaratome 14 (Abb. 2.86). Die kubisch-raumzentrierte Struktur ist et-
was weniger dicht gepackt (Raumausfiillung 68 %) als die kubisch-dichteste und die
hexagonal-dichteste Packung (Raumausfiillung 74 %).
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Abbildung 2.86 Elementarzelle der kubisch-raumzentrierten Struktur. Die blau gezeichne-
ten Atome gehoren zu Nachbarzellen. Jedes Atom hat 8 néchste Nachbarn und 6 tibernédchste
Nachbarn, die nur 15 % weiter entfernt sind.

Li | Be
Na | Mg

K Sc| Ti |V |Cr|Mn
Rb Y | Zr [ Nb | Mo | Te
Cs |Ba| La | Hf [ Ta | W | Re

- kubisch flachenzentriert kubisch raumzentriert

hexagonal dicht andere Strukturen

Abbildung 2.87 Kiristallstrukturen der Metalle bei Normalbedingungen. Eine Reihe von
Metallen kommt in mehreren Strukturen vor. Bei einer fiir das jeweilige Metall charakteristi-
schen Temperatur findet eine Strukturumwandlung statt.

80 % der metallischen Elemente Kkristallisieren in einer der drei Strukturen.
Abb. 2.87 zeigt, wie sich die Gittertypen iiber das Periodensystem verteilen.

In der kubisch-raumzentrierten Struktur kristallisieren die Alkalimetalle und die
Elemente der 5. und 6. Nebengruppe. In der kubisch-flaichenzentrierten Struktur
kristallisieren die wichtigen Gebrauchsmetalle y-Fe, Al, Pb, Ni, Cu und die Edelme-
talle.

Viele Metalle sind polymorph, sie kommen in mehreren Strukturen vor. Eisen
z.B. kommt in drei Modifikationen vor.



2.4 Der metallische Zustand 177

906 °C 1401 °C 1536 °C

y-Fe (kdp) ——— 0-Fe (krz ) ——— Schmelze

a-Fe (krz)

In der doppelt-hexagonalen Struktur mit der Schichtenfolge ABACABAC ... kristal-
lisieren Pr und Nd. Der Wechsel der kubischen und hexagonalen Strukturelemente
fiihrt zur Verdoppelung der c-Achse.

Interessant ist das Auftreten von Stapelfehlern. Bei bestimmter Temperaturbe-
handlung tritt z. B. bei Co durchschnittlich nach zehn Schichten statt der hexagonalen
eine kubische Schichtenfolge auf:

ABABABABCBCBCBC ...
hexagonal hexagonal
kubisch

Bei den Nichtmetallen fithren gerichtete Atombindungen zu kleinen Koordinati-
onszahlen. In Ionenkristallen sind die Bindungskrifte ungerichtet; aufgrund der Ra-
dienverhéltnisse Kation:Anion sind die hédufigsten Koordinationszahlen 4, 6 und 8.
Bei beiden Bindungsarten ist eine grofie Strukturmannigfaltigkeit vorhanden. Bei
den Metallen fiihren die ungerichteten Bindungskréfte wegen der gleich gro3en Bau-
steine zu wenigen, geometrisch einfachen Strukturen mit groen Koordinations-
zahlen.

Dicht gepackte Gitter besitzen daher auch die Edelgase (vgl. Abschn. 4.3.1), bei de-
nen zwischen den kugelférmigen Atomen ungerichtete van-der-Waals-Kréfte vorhan-
den sind.

Das Modell starrer Kugeln trifft jedoch nur in erster Ndherung zu. Das Auftreten
mehrerer typischer Metallstrukturen deutet auf einen individuellen Einfluss der
Atome hin. Bisher gelang es aber nicht generell, theoretisch abzuleiten, welcher der
drei Gittertypen bei einem Metall auftritt.

Die Berechnung der relativen Stabilitédt der drei Metallgitter unter Beriicksichtigung
der Bandstruktur der Elektronen (vgl. S. 182) zeigt aber, dass die Bandenergie der do-
minierende Energiefaktor ist. Bei Ubergangsmetallen mit zwei bis acht d-Elektronen
stimmen beobachtete und berechnete Strukturdnderungen iiberein (Abb. 2.88).

Bei einigen Metallen mit hexagonal-dichtester Packung hat das ¢/a-Verhiltnis nicht
denidealen Wert 1,633. Beispiele sind: Be 1,58; Seltenerdmetalle 1,57; Zn 1,86; Cd 1,88.
Bei Be und den Seltenerdmetallen sind demnach die Abstdnde zwischen den Atomen
in den Schichten dichtester Packung groBer als zwischen den Schichten. Bei Zn und Cd
ist es umgekehrt. Diese Abweichungen von der idealen Struktur zeigen, dass gerichtete
Bindungskrifte eine Rolle spielen.

Zu den Metallen, die in komplizierteren Metallstrukturen kristallisieren, gehoren
Ga, In, Sn, Hg und Mn.

Die plastische Verformbarkeit von Metallen (Ziehen, Walzen, Himmern) beruht da-
rauf, dass in ausgezeichneten Ebenen eine Gleitung moglich ist. Gleitebenen sind be-
sonders Ebenen dichtester Packung, da innerhalb der Ebenen der Zusammenhalt stark
ist. In der kubisch-flichenzentrierten Struktur existieren senkrecht zu den vier Raum-
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Abbildung 2.88 Relative Stabilitdt der Metallgitter in Abhingigkeit von der Anzahl der d-
Elektronen. Die Energie des kdp-Gitters wird null gesetzt und die Energien der anderen Struk-
turen sind relativ dazu angegeben. Fiir die Ubergangsmetalle mit d*- bis d®-Konfiguration stim-
men beobachteter und berechneter Strukturwechsel iiberein. Ausnahmen sind die 3d-Elemente
Mn, Fe, Co.

diagonalen der kubischen Elementarzelle vier Scharen dichtgepackter Ebenen, bei der
hexagonal-dichtesten Packung existiert nur eine solche Ebenenschar. Meist besteht ein
Metallstiick aus vielen regellos angeordneten Kristéllchen, es ist polykristallin. Die Ebe-
nen dichtester Packung liegen in den Kristalliten regellos auf alle Raumrichtungen ver-
teilt. Bei polykristallinen Metallen mit kubisch-dichtester Packung ist wegen der grof3e-
ren Anzahl an Gleitebenen die Wahrscheinlichkeit, dass Gleitebenen der einzelnen
Kristallite in eine giinstige Lage zur Verformungskraft kommen, grof3er als bei polykris-
tallinen Metallen mit hexagonal-dichtester Packung. Die Metalle mit kubisch-dichtester
Packung (Cu, Ag, Au, Pt, Al, Pb, y-Fe) sind daher relativ weiche, gut zu bearbeitende
(duktile) Metalle, wihrend Metalle mit hexagonal-dichtester Packung und besonders
kubisch-raumzentrierte Metalle (Cr, V, W, Mo) eher sprode sind. Fe tritt in zwei Struk-
turen auf und ist in der y-Form duktiler und leichter bearbeitbar als in der a-Form.

Im Metallgitter eingebaute Fremdatome erschweren die Gleitung und mindern
die Duktilitdt. Legierungen enthalten Fremdatome und sind daher hérter als das
Wirtsmetall, oft sogar sprode oder briichig.

Es soll noch erwdhnt werden, dass bei der plastischen Verformung von Metallen
Fehlordnungen im Metallgitter (Stufenversetzungen und Schraubenversetzungen)
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eine wesentliche Rolle spielen (vgl. Abschn. 2.8). Gleitebenen sind Ebenen mit hoher
Versetzungsdichte.

2.4.3 Atomradien von Metallen

Der Atomradius eines Metalls wird als halber Abstand der im Metallgitter benach-
barten Metallatome definiert. Aus den Strukturen mit dichtesten Packungen erhélt
man Metallradien fiir zwolffach koordinierte Metallatome, aus den kubisch-raum-
zentrierten Strukturen solche fiir achtfach koordinierte Metallatome. Aus Untersu-
chungen polymorpher Metalle und von Legierungssystemen lésst sich die folgende
Abhingigkeit der Metallradien von der Koordinationszahl ermitteln:

Koordinationszahl 12 8 6 4
Metallradius 1,00 0,97 0,96 0,88

In der Abb. 2.89 sind Metallradien fiir die Koordinationszahl 12 angegeben. Die
Atomradien der Metalle sind sehr viel groBer als die Ionenradien (vgl. Tabelle 2.2).

Li Be
157 | 12
Na | Mg Al
191 | 160 143

K Ca Sc Ti Vv Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga
235 | 197 | 164 | 147 | 135 | 129 | 137 | 126 | 125 | 125 | 128 | 137 | 153

Rb Sr Y Zr Nb | Mo | Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn
250 | 215 | 182 | 160 | 147 | 140 | 135 | 134 | 134 | 137 | 144 | 152 | 167 | 158

Cs Ba La Hf Ta w Re Os Ir Pt Au Hg Tl Pb Bi
272 | 224 | 188 | 159 | 147 | 141 | 137 | 135 | 136 | 139 | 144 | 155 | 171 | 175 | 182

Abbildung 2.89 Atomradien von Metallen fiir die Koordinationszahl 12 in pm.

Sie liegen im Bereich 110—270 pm. Mit steigender Ordnungszahl dndern sie sich
periodisch. In jeder Periode haben die Alkalimetalle die gro3ten Radien. In jeder
Ubergangsmetallreihe haben einige Elemente der zweiten Hilfte sehr dhnliche Ra-
dien (z.B. Fe, Co, Ni, Cu), da dort ein Minimum auftritt. Die Radien homologer 4d-
und 5d-Elemente sind nahezu gleich (Mo, W; Nb, Ta; Pd, Pt; Ag, Au). Ursache dafiir
ist die so genannte Lanthanoid-Kontraktion. Bei den auf das Lanthan folgenden 14
Lanthanoiden werden die inneren 4f-Niveaus aufgefiillt. Dabei erfolgt eine stetige
Abnahme des Atomradius, so dass die auf die Lanthanoide folgenden 5d-Elemente
den annédhernd gleichen Radius besitzen, wie die homologen 4d-Elemente.
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2.4.4 Die metallische Bindung
2.4.4.1 Elektronengas

Bereits um 1900 wurde von Drude und Lorentz ein Modell der metallischen Bindung
entwickelt, das auf klassischen Gesetzen beruht. Danach sind in Metallen die Gitter-
platze durch positive Ionenriimpfe besetzt, die Valenzelektronen bewegen sich frei
im Metallgitter. Im Gegensatz zu anderen Bindungsarten sind die Valenzelektronen
also nicht an ein bestimmtes Atom gebunden, sondern delokalisiert, und &hnlich
wie sich Gasatome im gesamten Gasraum frei bewegen konnen, konnen sich die
Valenzelektronen der Metallatome im gesamten Metallgitter frei bewegen. Diese frei
beweglichen Elektronen werden daher als Elektronengas bezeichnet.

In Aluminium z. B. nehmen die kugelférmigen AI**-Riimpfe nur etwa 18 % des
Gesamtvolumens des Metalls ein, wihrend das Elektronengas 82 % des Volumens
beansprucht (Abb. 2.90).

_Elektronen-
gas
9 @) () &

Abbildung 2.90  Schnitt durch einen Aluminiumkristall. Eine Schicht von AI*"-Riimpfen in
der Anordnung dichtester Packung ist in Elektronengas eingebettet. In Ionenkristallen und
Atomkristallen sind die Valenzelektronen fest gebunden. In Metallen sind die Valenzelektro-
nen nicht lokalisiert, sondern im Metallgitter frei beweglich.

Die Untersuchung der Elektronendichteverteilung bestétigte, dass zwischen den
Atomen im Metallgitter eine endliche Elektronendichte vorhanden ist, die durch das
Elektronengas zustande kommt (Abb. 2.91).

Mit diesem Modell kann man viele Eigenschaften der Metalle — zumindest quali-
tativ — befriedigend erkléren.

Strukturelle und mechanische Eigenschaften: Der Zusammenhalt der Atome in
Metallen kommt durch die Anziehungskréfte zwischen den positiven Atomriimpfen
und dem Elektronengas zustande. Diese Bindungskrifte sind ungerichtet, und sie
erkldaren das bevorzugte Auftreten dicht gepackter Metallstrukturen.

Beim Gleiten der Gitterebenen bleiben die Bindungskréfte erhalten, Metalle sind
daher plastisch verformbar (Abb. 2.92). Bei Ionenkristallen fiihrt dagegen Gleitung
zum Bruch, wenn bei der Verschiebung der Gitterebenen gleichartig geladene Ionen
iibereinander zu liegen kommen und AbstoBung auftritt. Ionenkristalle sind daher
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Abbildung 2.91 Schematischer Verlauf der Elektronendichte zwischen benachbarten Git-
terbausteinen in Kristallgittern mit unterschiedlichen Bindungsarten.

DOOOO_ OO0

Abbildung 2.92 Bei der plastischen Verformung von Metallen fiihrt die Verschiebung der
Gitterebenen gegeneinander nicht zu AbstoSungskréften.

sprode und nicht plastisch verformbar (Abb. 2.93). Bei Atomkristallen werden durch
mechanische Deformation Elektronenpaarbindungen zerstort, so dass ein Kristall in
kleinere Bruchstiicke zerfillt. Diamant und Silicium z. B. sind sprode.

Abbildung 2.93 Die dargestellte Verschiebung der Schichten eines Ionenkristalls fiihrt zu
starken AbstoBungskriften.
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Elektronische Eigenschaften: Die Existenz des Elektronengases erklért die gute
elektrische und thermische Leitfdhigkeit der Metalle. Beim Anlegen einer Spannung
wandern die Elektronen des Elektronengases im Kristall in Richtung der Anode.
Mit steigender Temperatur sinkt die Leitfdhigkeit, da durch die mit wachsender Tem-
peratur zunehmenden Schwingungen der positiven Atomriimpfe eine wachsende
Storung der freien Beweglichkeit der Elektronen erfolgt.

Da freie Elektronen Licht aller Wellenldngen absorbieren konnen, sind Metalle
undurchsichtig. Das grau-weillliche Aussehen der Oberfliche der meisten Metalle
kommt durch Reflexion von Licht aller Wellenldngen zustande.

Mit den klassischen Gesetzen lief3 sich jedoch nicht das thermodynamische Verhal-
ten von Metallen erkldren. Im Gegensatz zu anderen einatomigen Gasen, beispiels-
weise den Edelgasen, die auf Grund der drei Translationsfreiheitsgrade die molare
Wirmekapazitét %R besitzen, nimmt das Elektronengas bei einer Temperaturerho-
hung nahezu keine Energie auf. Die Wiarmekapazitit des Elektronengases ist annéa-
hernd null. Man bezeichnet das Elektronengas als entartet.

Nach der Regel von Dulong-Petit betrigt die molare Warmekapazitét aller festen
Stoffe, auch die metallischer Leiter, anndhernd 3 R.

Erst mit Hilfe der Quantentheorie konnte die Entartung des Elektronengases er-
klart werden (vgl. Abschn. 2.4.4.3).

2.4.4.2 Energiebandermodell

Stellen wir uns vor, dass ein Metallkristall aus vielen isolierten Metallatomen eines
Metalldampfes gebildet wird. Sobald sich die Atome einander nihern, kommt es zu
einer Wechselwirkung zwischen ihnen. Aufgrund dieser Wechselwirkung entsteht im
Metallkristall aus den dquivalenten Atomorbitalen der einzelnen isolierten Atome,
die ja die gleiche Energie besitzen, eine sehr dichte Folge von Energiezustianden.
Man sagt, dass die Atomorbitale in einem Metall zu einem Energieband aufgespalten
sind. Wird ein Metallkristall aus 10?° Atomen gebildet — 1g Lithium enthilt 103
Atome —, dann entstehen aus 102° dquivalenten Atomorbitalen der Atome des Me-
talldampfes 10%° Energieniveaus unterschiedlicher Energie (Abb. 2.94).

Man kann die Energiezustinde eines Energiebandes als Molekiilorbitale auffassen
und das Zustandekommen des Energiebands mit der MO-Methode beschreiben. Bei
der Wechselwirkung zweier Li-Atome entsteht durch Linearkombination der 2s-Or-
bitale — wie beim Wasserstoffmolekiil (Abschn. 2.2.12) — ein bindendes und ein
antibindendes MO. Die Linearkombination der 2s-Orbitale von drei Li-Atomen
fithrt zu drei MOs (bindend, nichtbindend, antibindend). Treten vier Li-Atome in
Wechselwirkung, so entstehen vier Vierzentren-MOs usw. Durch Linearkombination
aller 2s-Orbitale der Li-Atome eines Kristalls entsteht eine dichte Folge von MOs,
die sich tiber den gesamten Kristall erstrecken (Energieband). Die Anzahl der MOs
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(b) der Atome des Metalldampfes Metallkristalls

Abbildung 2.94 a) Aus isolierten Atomen eines Metalldampfes bildet sich ein Metallkristall.
b) Aufspaltung von Atomorbitalen zu einem Energieband im Metallkristall. Aus 10%° dquiva-
lenten Atomorbitalen von 102° isolierten Atomen eines Metalldampfes entsteht im festen
Metall ein Energieband mit 10?° Energiezustéinden unterschiedlicher Energie (vgl. Bildung
von Molekiilorbitalen, Abschn. 2.2.12).

ist gleich der Anzahl der Atomorbitale, aus denen sie gebildet werden. Elektronen,
die diese MOs besetzen, sind vollstindig delokalisiert, ihre Aufenthaltswahrschein-
lichkeit erstreckt sich iiber den ganzen Kristall (vgl. Abschn. 2.2.12).

Abb. 2.95 zeigt schematisch das Zustandekommen der Energiebdnder von metalli-
schem Lithium aus den Atomorbitalen der Li-Atome. Das aus den 1s-Atomorbitalen
der Li-Atome gebildete Band ist von dem aus den 2s-Atomorbitalen gebildeten
Energieband durch einen Energiebereich getrennt, in dem keine Energieniveaus lie-
gen. Man nennt diesen Energiebereich verbotene Zone, da fiir die Metallelektronen
Energien dieses Bereiches verboten sind. Die aus den 2s- und 2p-Atomorbitalen
gebildeten Energiebédnder sind so stark aufgespalten, dass die beiden Bénder iiber-
lappen, also nicht durch eine verbotene Zone voneinander getrennt sind.

Da die Energiebreite der Bénder in der GroBlenordnung von eV liegt, ist der
Abstand der Energieniveaus innerhalb der Bénder von der Groflenordnung
10720 ¢V, also sehr klein. Wegen des geringen Abstands der Energieniveaus éndert
sich in den Biandern die Energie quasikontinuierlich, aber man darf nicht vergessen,
dass die Energiebinder aus einer begrenzten Zahl von Energiezustdnden bestehen.

Fiir die Besetzung der Energieniveaus von Energiebidndern mit Elektronen gilt
genauso wie fiir die Besetzung der Orbitale einzelner Atome das Pauli-Prinzip (vgl.
Abschn. 1.4.7). Jedes Energieniveau kann also nur mit zwei Elektronen entgegenge-
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Abbildung 2.95 Schematische Darstellung des Zustandekommens der Energiebidnder vom
Lithium aus Atomorbitalen. Die Energiebreite stark aufgespaltener Bénder liegt in der Gro-
Benordnung von eV, der Abstand der Energieniveaus in den Béndern hat die Groflenordnung
10=2° eV, wenn N = 10%° betrigt.

N Li-Atome mit der Metall aus N Li-Atomen
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Abbildung 2.96 Besetzung der Energiebander von Lithium. Fiir die Besetzung der Energie-
niveaus der Biander gilt das Pauli-Verbot. Jedes Energieniveau kann nur mit zwei Elektronen
entgegengesetzten Spins besetzt werden.

setzten Spins besetzt werden. Fiir die Metalle Lithium und Beryllium ist die Beset-
zung der Energiebédnder in den Abb. 2.96 und 2.97 dargestellt.

Die Breite einer verbotenen Zone hingt von der Energiedifferenz der Atomorbi-
tale und der Stdrke der Wechselwirkung der Atome im Kristallgitter ab. Je mehr sich
die Atome im Kristallgitter einander ndhern, umso stdrker wird die Wechselwirkung
der Elektronen, die Breite der Energiebdander wéchst, und die Breite der verbotenen
Zonen nimmt ab, bis schlieBlich die Bander tiberlappen. Abb. 2.98 zeigt am Beispiel
von Natrium und Magnesium die Aufspaltung der Atomorbitale in Abhingigkeit
vom Atomabstand.
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Abbildung 2.97 Besetzung der Energiebinder von Beryllium. Im Uberlappungsbereich des
2s- und des 2p-Bandes werden Energieniveaus beider Bénder besetzt.
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Abbildung 2.98 Aufspaltung der Atomorbitale in Abhingigkeit vom Atomabstand. Die 3p-
und 3s-Orbitale der Na- und Mg-Atome sind in den Metallen zu breiten, sich iiberlappenden
Energiebdandern aufgespalten.

Innere, an die Atomkerne fest gebundene Elektronen zeigen im Festkorper nur
eine schwache Wechselwirkung. Thre Energiezustinde sind praktisch ungestort und
daher scharf. Die inneren Elektronen bleiben lokalisiert und sind an bestimmte
Atomriimpfe gebunden.
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Die Energieniveaus der duleren Elektronen, der Valenzelektronen, spalten stark
auf. Die Breite der Energiebédnder liegt in der Gro3enordnung von eV. Ist ein solches
Band nur teilweise mit Elektronen besetzt, dann koénnen sich die Elektronen quasi-
frei durch den Kristall bewegen, sie sind nicht an bestimmte Atomriimpfe gebunden
(Elektronengas). Beim Anlegen einer Spannung ist elektrische Leitung moglich.

2.4.4.3 Metalle, Isolatoren, Eigenhalbleiter

Mit dem Energiebdandermodell ldsst sich erkldren, welche Festkorper metallische
Leiter, Isolatoren oder Halbleiter sind. Bei den Metallen iiberlappt das von den
Orbitalen der Valenzelektronen gebildete Valenzband immer mit dem nichsthohe-
ren Band (Abb. 2.99a, b). Beim Anlegen einer Spannung ist eine Elektronenbewe-

Leitungsbhand Leitungshand
Valenzbhand Valenzband
(@)  Metall (b)  Metall
Leitungshand
Leitungshand
Verbotene Zone Verbotene Zone
+ +
Valenzband Valenzband
(c) Isolator (d)  Eigenhalbleiter

Abbildung 2.99 Schematische Energiebdnderdiagramme. Es ist nur das oberste besetzte
und das unterste leere Band dargestellt, da die anderen Béander fiir die elektrischen Eigen-
schaften ohne Bedeutung sind.

a), b) Bei allen Metallen tiberlappt das Valenzband mit dem nichsthoheren Band. In der
Abb. a) ist das Valenzband teilweise besetzt. Dies trifft fiir die Alkalimetalle zu, bei denen
das Valenzband gerade halb besetzt ist (vgl. Abbildung 2.96). In der Abbildung b) ist das
Valenzband fast aufgefiillt und der untere Teil des Leitungsbandes besetzt. Dies ist bei den
Erdalkalimetallen der Fall (vgl. Abbildung 2.97).

¢) Bei Isolatoren ist das voll besetzte Valenzband vom leeren Leitungsband durch eine breite
verbotene Zone getrennt. Elektronen konnen nicht aus dem Valenzband in das Leitungs-
band gelangen.

d) Bei Eigenhalbleitern ist die verbotene Zone schmal. Durch thermische Anregung gelangen
Elektronen aus dem Valenzband in das Leitungsband. Im Valenzband entstehen Defektelekt-
ronen. In beiden Béndern ist elektrische Leitung moglich.
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gung moglich, da den Valenzelektronen zu ihrer Bewegung ausreichend viele unbe-
setzte Energiezustdnde zur Verfiigung stehen. Solche Stoffe sind daher gute elektri-
sche Leiter.

Bei den Alkalimetallen ist das Valenzband nur halb besetzt (Abb. 2.96). Auch
ohne Uberlappung mit dem dariiber liegenden p-Band wiire eine elektrische Leitung
moglich. Die Erdalkalimetalle (Abb. 2.97) wiren ohne diese Uberlappung keine Me-
talle, da dann das Valenzband vollstiandig aufgefiillt wire.

Da in Metallen auch bei der Temperatur 7= 0K die Elektronen wegen des Pauli-
Verbots Quantenzustinde hoherer Energie besetzen miissen, haben die Elektronen
bei T = 0K einen Energieinhalt. Die obere Energiegrenze, bis zu der bei 7 = 0K
die Energieniveaus besetzt sind, heifit Fermi-Energie Eg. Sie betrédgt fiir Lithium
4,7¢eV. Bei einer Temperaturerhohung konnen nur solche Elektronen Energie auf-
nehmen, die dabei in unbesetzte Energieniveaus gelangen. Da dies nur wenige Elekt-
ronen sind, ndmlich die, deren Energieniveaus dicht unterhalb der Fermi-Energie
liegen, dndert sich die Energie des Elektronengases mit wachsender Temperatur nur
wenig, es ist entartet. Ein einatomiges Gas, fiir das klassische Gesetze gelten, hat
dagegen bei der Temperatur 7 = 0K die Energie null, und die Energie des Gases
nimmt mit der Temperatur linear zu (Abb. 2.100).

Leitungsband ‘. Elektronengas

Energie
Energie

klassisches Gas

Er f Lt f Valenzband

(a) (b) Temperatur ——=—

Abbildung 2.100 a) Bei T = 0K sind alle Energiezustinde unterhalb Ep besetzt. Bei der
Temperatur 7 konnen nur Elektronen des blau gekennzeichneten Bereichs thermische Ener-
gie aufnehmen und unbesetzte Energieniveaus oberhalb Eg besetzen. Mit steigender Tempe-
ratur wird dieser Bereich breiter.

b) Da nur ein kleiner Teil der Valenzelektronen thermische Energie aufnehmen kann, nimmt
die Energie des Elektronengases bei Temperaturerhohung nur wenig zu.

In einem Isolator ist das Leitungsband leer, es enthilt keine Elektronen und ist
vom darunter liegenden, mit Elektronen voll besetzten Valenzband durch eine breite
verbotene Zone getrennt (Abb. 2.99¢). In einem voll besetzten Band findet beim
Anlegen einer Spannung keine Leitung statt, da fiir eine Elektronenbeweglichkeit
freie Quantenzustinde vorhanden sein miissen, in die die Elektronen bei der Zufiih-
rung elektrischer Energie gelangen konnen. Ist die verbotene Zone zwischen dem
leeren Leitungsband und dem vollen Valenzband schmal, tritt Eigenhalbleitung auf
(Abb. 2.99d). Durch Energiezufuhr (thermische oder optische Anregung) konnen
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Tabelle 2.23 Breite der verbotenen Zone von Elementen der 14. Gruppe und einigen III-V-
Verbindungen

Diamant- Verbotene Zone Zinkblende- Verbotene Zone
Struktur ineV Struktur in eV

Diamant 53

Silicium 1,1 AlP 3,0

Germanium 0,72 GaAs 1,34

graues Zinn 0,08 InSb 0,18

nun Elektronen aus dem Valenzband in das Leitungsband gelangen. Im Leitungs-
band findet Elektronenleitung statt. Im Valenzband entstehen durch das Fehlen von
Elektronen positiv geladene Stellen. Eine Elektronenbewegung im nahezu vollen
Valenzband fithrt zur Wanderung der positiven Locher in entgegengesetzter Rich-
tung (Locherleitung). Man beschreibt daher zweckmifBig die Leitung im Valenzband
so, als ob positive Teilchen der Ladungsgrof3e eines Elektrons fiir die Leitung verant-
wortlich seien. Diese fiktiven Teilchen nennt man Defektelektronen. Mit steigender
Temperatur nimmt die Anzahl der Ladungstrédger stark zu. Dadurch erhoht sich die
Leitfahigkeit viel stirker, als sie durch die mit steigender Temperatur wachsenden
Gitterschwingungen vermindert wird. Im Gegensatz zu Metallen nimmt daher die
Leitfdhigkeit mit steigender Temperatur stark zu.

Ein Beispiel fiir einen Isolator ist der Diamant. Das vollstandig gefiillte Valenz-
band ist durch eine 5 eV breite verbotene Zone vom leeren Leitungsband getrennt.
In den ebenfalls im Diamantgitter kristallisierenden homologen Elementen Si, Ge,
Sngy,y wird die verbotene Zone schmaler, es entsteht Eigenhalbleitung.

Eigenhalbleiter sind auch die III-V-Verbindungen (vgl. Abschn. 2.2.11), die in der
vom Diamantgitter ableitbaren Zinkblende-Struktur kristallisieren. Die Breite der
verbotenen Zone ist in der Tabelle 2.23 angegeben. GaAs und InAs sind als schnelle
Halbleiter technisch interessant. Sie besitzen eine sehr viel groB3ere Elektronenbe-
weglichkeit als Silicium. GaN wird fiir Leuchtdioden verwendet (s. Abschn. 5.10.6).

Mit abnehmender Breite der verbotenen Zone nimmt die Energie ab, die erfor-
derlich ist, Bindungen aufzubrechen und Elektronen aus den Orbitalen zu entfernen.
Beim grauen, nichtmetallischen Zinn sind die Bindungen bereits so schwach, dass
bei 13 °C Umwandlung in die metallische Modifikation erfolgt.

2.4.4.4 Dotierte Halbleiter (Storstellenhalbleiter)

In das Siliciumgitter lassen sich Fremdatome einbauen. Fremdatome von Elementen
der 15. Gruppe, beispielsweise As-Atome, besitzen ein Valenzelektron mehr als die
Si-Atome. Dieses iiberschiissige Elektron ist nur schwach am As-Rumpf gebunden
und kann viel leichter in das Leitungsband gelangen als die fest gebundenen Valenz-
elektronen der Si-Atome. Solche Atome nennt man Donatoratome. Im Energiebén-



2.4 Der metallische Zustand 189
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Abbildung 2.101 Valenzstrukturen und Energieniveaudiagramme dotierter Halbleiter.

a) Den bindenden Elektronenpaaren der Valenzstrukturen entsprechen im Energieband-
schema die Elektronen im Valenzband. Der Ubergang eines Elektrons aus dem Valenzband
in das Leitungsband bedeutet, dass eine Si—Si-Bindung aufgebrochen wird.

b) Das an den Elektronenpaarbindungen nicht beteiligte As-Valenzelektron ist nur schwach
an den As-Rumpf gebunden und kann leicht in das Gitter wandern. Dieser Dissoziation des
As-Atoms entspricht im Bandschema der Ubergang eines Elektrons von einem Donatorni-
veau in das Leitungsband. Die Donatorniveaus der As-Atome haben einen Abstand von
0,04eV zum Leitungsband.

c) Ein Elektron einer Si—Si-Bindung kann unter geringem Energicaufwand an ein In-Atom
angelagert werden. Dies bedeutet, dass ein Elektron des Valenzbandes ein Akzeptorniveau
besetzt. Die Akzeptorniveaus von In liegen 0,1 eV tiber dem Valenzband.
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dermodell liegen daher die Energieniveaus der Donatoratome in der verbotenen
Zone dicht unterhalb des Leitungsbandes. Schon durch Zufuhr kleiner Energiemen-
gen werden Elektronen in das Leitungsband tiberfithrt. Es entsteht Elektronenlei-
tung. Halbleiter dieses Typs nennt man n-Halbleiter (Abb. 2.101b).

In das Siliciumgitter eingebaute Fremdatome der 13. Gruppe, die ein Valenzelekt-
ron weniger haben als die Si-Atome, beispielsweise In-Atome, kénnen nur drei
Atombindungen bilden. Zur Ausbildung der vierten Atombindung kann das In-
Atom ein Elektron von einem benachbarten Si-Atom aufnehmen. Dadurch entsteht
am Si-Atom eine Elektronenleerstelle, ein Defektelektron. Durch die Dotierung mit
Akzeptoratomen entsteht Defektelektronenleitung. Im Energiebdndermodell liegen
die Energieniveaus der Akzeptoratome dicht oberhalb des Valenzbandes. Elektro-
nen des Valenzbandes konnen durch geringe Energiezufuhr Akzeptorniveaus beset-
zen, im Valenzband entstehen Defektelektronen. Diese Halbleiter nennt man p-
Halbleiter (Abb. 2.101c¢).

Wie bei den Eigenhalbleitern, nimmt auch bei den dotierten Halbleitern die Leit-
fahigkeit mit steigender Temperatur zu. Da nur in sehr geringen Konzentrationen
dotiert wird, muss das zur Herstellung von Si- und Ge-Halbleitern verwendete Sili-
cium bzw. Germanium extrem rein sein. Diamant wird durch Dotierung mit B-Ato-
men p-leitend. Die n-Dotierung gelingt noch nicht.

Die Konzentration der Storstellen betrigt meist 10%! bis 10%° m—3, die der Gitter-
atome ist ca. 10°® m 3. Die Herstellung von hochreinen Siliciumeinkristallen ist im
Abschn. 4.7.3.2 beschrieben.

Bei vielen Halbleitern ist das Béndermodell nicht anwendbar. Die elektrische
Leitfahigkeit entsteht durch ,,Hiipfen“ von Elektronen zwischen benachbarten Ato-
men. Diese als Hopping-Halbleiter bezeichneten Halbleiter werden im Abschn.
2.7.5.2 behandelt.

2.4.5 Metallcluster, Clustermetalle

Metallische Eigenschaften sind nur an groBeren Atomverbdnden zu beobachten.
Wie viel Metallatome aber sind erforderlich, um metallische Eigenschaften zu
erzeugen? Zwischenstufen auf dem Weg zum metallischen Zustand sind Metall-
cluster. Nackte Cluster, die nur aus Metallatomen bestehen, konnen jedoch nicht
in einheitlicher Grofe hergestellt werden. Dies gelingt nur bei Clustern, die mit
einer Ligandenhiille umgeben sind. Die Anordnung der Metallatome ist meist die
einer dichtesten Kugelpackung (vgl. Abschn. 2.4.2), Metallcluster sind Ausschnitte
aus Metallgittern. Bei Clustern mit perfekter duBerer Geometrie (full-shell-Cluster)
ist die Zahl der Atome 13, 55, 147, 309, 561 (magische Zahlen). Die magischen
Zahlen erhilt man aus der Beziehung 10n?> + 2 fiir die Anzahl der Atome in der n-
ten Schale des Clusters (vgl. Abb. 2.102). Die Cluster werden durch eine moglichst
lickenlose Ligandenhiille stabilisiert, die die reaktiven dulleren Metallatome ab-
schirmt. Die Wahl der richtigen Liganden ist fiir die Stabilitdt entscheidend. Liicken
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(b)

Abb. 2.102 a) Struktur eines einschaligen M;5-Clusters mit kubisch-dichtester Packung. Die
12 @uBeren Atome besetzen die Ecken eines Kuboktaeders.

b) Darstellung eines zweischaligen Mss-Clusters. Fiir die Schalen erhélt man aus 10n? + 2
(n = Schalenzahl) die Atomzahlen 1 (Kern) + 12 (1. Schale) + 42 (2. Schale) = 55. Die 42
Atome der dufleren Schale bilden ein Kuboktaeder. Die Atome der inneren Schale liegen in
den Liicken der duBleren Schale. Der Mss-Cluster ist ein kleiner Ausschnitt aus einem Metall
mit kubisch-dichtester Packung.

c) Schematische Darstellung des zweischaligen Clusters Auss|P(CgHs)s];,Cls. Die Cluster
werden durch eine moglichst liickenlose Ligandenhiille stabilisiert. Beim Auss-Cluster ist da-
fur als Ligand Triphenylphosphan P(C¢Hs); geeignet. Jede Kuboktaederecke ist von einem
Liganden bedeckt, der als Kreis dargestellt ist, der Auss-Cluster wird kugelartig abgeschirmt.
Uber den 6 quadratischen Kuboktaederflichen entstehen Liicken, die durch Anlagerung der
6 Cl-Liganden geschlossen werden. Von den 42 Atomen der Clusteroberfldche sind 6 an die
Cl-Atome und 12 an die P(C4Hs);-Liganden gebunden, 24 sind nicht koordiniert.

in der Ligandenhiille werden durch einzelne Atome, z.B. Cl, gefiillt (Abb. 2.102c¢).
Beispiele fiir zweischalige Cluster: Auss[P(Ce¢Hs);3]12Clg  (vgl.  Abb. 2.102),
Rhss[P(CsHs)3]12Cls, Russ[P(tert-C4Ho)3]12Clag, Ptss[As(tert-C4Ho)3]12Cla. Ein vier-
schaliger Cluster ist Pt3go(phen),4039+19 (phen = Phenanthrolin), ein fiinfschaliger
Cluster Pdsg(phen);60,, (n = 200). Der Kern des Pdsg-Clusters hat einen Durch-
messer von etwa 2.4 nm, erreicht also noch nicht die GroBe kolloidaler Teilchen
(> 10 nm).

In den physikalischen Eigenschaften der Cluster ist der Ubergang von Molekiil-
eigenschaften zu metallischen Eigenschaften zu erkennen. Der Anteil zum metalli-
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schen Verhalten stammt hauptséchlich von den Atomen des Clusterkerns und nicht
von den Atomen der ligandenfeldstabilisierten Clusteroberfliche. Die Delokalisie-
rung der Elektronen beginnt bereits bei den Mss-Clustern. Der Auss-Cluster enthélt
zwei frei bewegliche Elektronen und mit etwa 50 Metallatomen ist also die Grenze
zum metallischen Zustand erreicht.

Die Pd-Cluster sind auf TiO,- oder Zeolithtrdgern als heterogene Katalysatoren
interessant (vgl. Abschn. 3.6.6).

Durch Abbau von Mss-Clustern (z.B. an Elektroden in Dichlormethanlsung)
werden nackte M;;-Cluster freigesetzt, die zu Superclustern (Cluster von Clustern)
reagieren konnen. Die M3-Cluster formieren sich zu dichtesten Packungen und es
entstehen z. B. die einschaligen Supercluster (M13);3 und die zweischaligen Super-
cluster (Mi3)ss. (Auyz)ss hat die relative Masse 140833. Kristalline Clustermetalle
sind neue Metallmodifikationen, die aufbauenden Einheiten sind Cluster und nicht
wie bei ,,normalen“ Metallen einzelne Atome. Sie sind jedoch thermodynamisch in-
stabil und zerfallen nach einigen Wochen. Gold-Clustermetalle wandeln sich bei
400—500 °C in normales metallisches Gold um.

2.4.6 Intermetallische Systeme

Tonenverbindungen und kovalente Verbindungen sind meist stéchiometrisch zusam-
mengesetzt. Bei Verbindungen zwischen Metallen ist das Gesetz der konstanten
Proportionen hdufig nicht erfiillt, die Zusammensetzung kann innerhalb weiter
Grenzen schwanken. Ein Beispiel dafiir ist die Verbindung CusZng. Die verwendete
Formel gibt nur eine idealisierte Zusammensetzung mit einfachen Zahlenverhaltnis-
sen an. Die Zusammensetzung kann jedoch innerhalb der Grenzen Cug34Zng 66 —
Cug 4271 55 liegen. Treten in intermetallischen Systemen stochiometrisch zusammen-
gesetzte intermetallische Verbindungen wie Na,K oder AuCu; auf, so entsteht die
Stochiometrie nicht aufgrund der chemischen ,,Wertigkeit“ der Bindungspartner,
sondern meist aufgrund der geometrischen Anordnung der Bausteine im Gitter. Aus
diesen Griinden wird oft der Begriff intermetallische Verbindung vermieden und
stattdessen die Bezeichnung intermetallische Phase verwendet.

Metallische Mehrstoffsysteme werden Legierungen genannt. Homogene Legie-
rungen bestehen aus einer Phase mit einem einheitlichen Kristallgitter. Heterogene
Legierungen bestehen aus einem Gefiige mehrerer Kristallarten, also aus mehreren
metallischen Phasen.

Intermetallische Phasen sind bereits in den ersten Hochkulturen als Werkzeuge,
Waffen und Zahlungsmittel wichtig gewesen. Auch heute sind sie in ihrer Verwen-
dung als hochschmelzende, hochfeste Legierungen, Supraleiter, magnetische Verbin-
dungen, metallische Glédser usw. von groBer technischer Bedeutung.

Obwohl sie die umfangreichste Gruppe anorganischer Verbindungen sind, ist die
Beziehung zwischen Struktur und chemischer Bindung vielfach unklar, denn die
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komplexen Bindungsverhéltnisse konnen nicht mit den sonst gut funktionierenden
Valenzregeln der Ionenbindung und der kovalenten Bindung beschrieben werden.

Die im Abschn. 2.4.6.2 angegebene Klassifikation erfasst nur einen Teil der grofen
Zahl und der strukturellen Vielfalt intermetallischer Phasen.

2.4.6.1 Schmelzdiagramme von Zweistoffsystemen

Schmelzdiagramme sind Zustandsdiagramme bei konstantem Druck, aus denen ab-
gelesen werden kann, wie sich feste Stoffe untereinander verhalten. Hier sollen nur
Grundtypen metallischer Zweistoffsysteme (binédre Systeme) behandelt werden.

Unbegrenzte Mischbarkeit im festen und fliissigen Zustand
Beispiele: Silber —Gold (Abb. 2.103) und Kupfer —Gold (Abb. 2.105).

Silber und Gold kristallisieren beide kubisch-flichenzentriert und bilden miteinander
Mischkristalle. In den Mischkristallen sind die Gitterplédtze des kubisch-flichenzent-
rierten Gitters sowohl mit Ag- als auch mit Au-Atomen besetzt (Abb. 2.104). Die
Besetzung ist ungeordnet, statistisch. Da in den Mischkristallen jedes beliebige Ag/
Au-Verhiltnis auftreten kann, ist die Mischkristallreihe liickenlos (vgl. Abschn.
2.4.6.2). Mischkristalle werden auch feste Losungen genannt.

1100 - Schmelze !
| Smp. Au
1 1080 :
L
Ei
o 1000
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£
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950 - Mischkristall;e
I I I [
0 20 40 60 80 100
Ag Stoffmengenanteil von Au (%) ——— Au

Abbildung 2.103 Schmelzdiagramm Silber —Gold. Silber und Gold bilden eine liickenlose
Mischkristallreihe. Die Schnittpunkte einer Isotherme mit der Liquidus- und der Soliduskurve
geben die Zusammensetzungen der Schmelze und des Mischkristalls an, die bei dieser Tempe-
ratur miteinander im Gleichgewicht stehen.

Im System Ag—Au existiert daher bei allen Zusammensetzungen nur eine feste
Phase mit demselben Kristallgitter. Aus einer Ag—Au-Schmelze kristallisiert beim
Erreichen der Erstarrungstemperatur (Liquiduskurve) ein Mischkristall aus, der
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(a) ® A1 @ Au (b) (c)

Abbildung 2.104 a) Elementarzelle des kubisch-flichenzentrierten Gitters von Silber.

b) Elementarzelle eines Silber —Gold-Mischkristalls. Die Gitterpldtze des kubisch-flichen-
zentrierten Gitters sind statistisch mit Gold- und Silberatomen besetzt.

¢) Elementarzelle des kubisch-flichenzentrierten Gitters von Gold.

eine von der Schmelze unterschiedliche Zusammensetzung hat und in dem die
schwerer schmelzbare Komponente Au angereichert ist. Die Zusammensetzung ei-
ner Schmelze und die Zusammensetzung des Mischkristalls, der mit dieser Schmelze
im Gleichgewicht steht, wird durch die Schnittpunkte einer Isotherme mit der Liqui-
duskurve und der Soliduskurve angegeben (z. B. A—B, A;—B;). Infolge der Anrei-
cherung von Au in der festen Phase verarmt die Schmelze an Au, dadurch sinkt die
Erstarrungstemperatur, und es kristallisieren immer Au-drmere Mischkristalle aus,
bis im Falle einer raschen Abkiihlung zum Schluss reines Ag auskristallisiert. Es
bilden sich also inhomogen zusammengesetzte Mischkristalle, die durch Tempern
(langeres Erwidrmen auf hohere Temperatur) homogenisiert werden konnen.

Im System Cu—Au ist ebenfalls unbegrenzte Mischkristallbildung méglich. Es tritt
jedoch ein Schmelzpunktsminimum auf (Abb. 2.105a).
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Cu Stoffmengenanteil von Au (%) —— Au

Abbildung 2.105a Schmelzdiagramm Kupfer —Gold. Kupfer und Gold bilden eine liicken-
lose Mischkristallreihe mit einem Schmelzpunktsminimum.
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AuCu ®Cu O Au AuCug

Abbildung 2.105b  Uberstrukturen im System Kupfer—Gold. Aus Mischkristallen der Zu-
sammensetzungen AuCu und AuCu; mit ungeordneter Verteilung der Atome auf den Gitter-
pliatzen entstehen beim langsamen Abkiihlen geordnete Verteilungen.

Beim langsamen Abkiihlen von Mischkristallen kann aus der ungeordneten Ver-
teilung der Atome auf den Gitterpldtzen eine geordnete Verteilung der Atome ent-
stehen. Die geordneten Phasen werden Uberstrukturen genannt.

Im System Cu— Au treten zwei Uberstrukturen auf (Abb. 2.105b). Beim Stoffmen-
genverhiéltnis 1:3 von Gold und Kupfer bildet sich unterhalb 390 °C, beim Verhéltnis
1:1 unterhalb 420 °C eine geordnete Struktur. Die Ordnung entsteht aufgrund der
unterschiedlichen Metallradien von Cu (128 pm) und Au (144 pm) (Differenz 12 %).
Beim schnellen Abkiihlen (Abschrecken) ungeordneter Mischkristalle bleibt die sta-
tistische Verteilung erhalten (der Unordnungszustand wird eingefroren). Bei Zim-
mertemperatur ist die Beweglichkeit der Atome im Kristallgitter so gering, dass sich
der Ordnungszustand nicht ausbilden kann.

Im System Ag—Au mit nahezu identischen Radien der Komponenten bilden sich
keine Uberstrukturen.

ungeordnete Legierungen
/

geordnete
Legierungen

Widerstand

Cu AuCus AuCu Au
Stoffmengenanteil von Au (%) ——

Abbildung 2.106 Elektrischer Widerstand im System Cu— Au. Legierungen haben einen
hoheren elektrischen Widerstand als die reinen Metalle. Die geordneten Legierungen leiten
besser als die ungeordneten Legierungen.
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Bei der Zusammensetzung 1:1 wird aber ein Nahordnungseffekt beobachtet. Ab-
weichend von der statistischen Verteilung umgibt sich Au bevorzugt mit Ag und um-
gekehrt.

In Mischkristallen ist, verglichen mit den reinen Metallen, eine Abnahme der typi-
schen Metalleigenschaften zu beobachten, z. B. eine Abnahme der elektrischen Leit-
fahigkeit und der plastischen Verformbarkeit (Abb. 2.106). Bei den Uberstrukturen
sind, verglichen mit den ungeordneten Mischkristallen, die metallischen Eigenschaf-
ten ausgeprigter. Die elektrische Leitfahigkeit ist hoher (Abb. 2.106), Hirte und
Zugfestigkeit sind geringer. Die geordnete AuCu-Phase z. B. ist weich wie Cu, wih-
rend der ungeordnete Mischkristall hart und sprode ist.

Mischbarkeit im fliissigen Zustand, Nichtmischbarkeit im festen Zustand
Beispiel: Bismut— Cadmium (Abb. 2.107)

Bismut und Cadmium sind im fliissigen Zustand in jedem Verhéiltnis mischbar, bilden
aber miteinander keine Mischkristalle. Aus Schmelzen mit einem Stoffmengenanteil

400
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300 i i .

! ' Smp. Bi
Soliduskurve f-----= - ]
_Liquiduskurve
200 ~ Soliduskurve
E
o 100
t(°C) Bismut 4+ Cadmium
1 1 1 1
0 20 40 60 80 100

Cd Stoffmengenanteil von Bi (%) — Bi

Abbildung 2.107 Schmelzdiagramm Bismut— Cadmium. Bi und Cd bilden keine Mischkris-
talle. Aus Schmelzen der Zusammensetzungen Cd—E kristallisiert Cd aus, aus Schmelzen des
Bereichs Bi—E reines Bi.

0—45 % Bi scheidet sich am Erstarrungspunkt reines Cd aus. Kiihlt man z. B. eine
Schmelze der Zusammensetzung 20 % Bi und 80 % Cd ab, so kristallisiert bei 250 °C
aus der Schmelze reines Cd aus. In der Schmelze reichert sich dadurch Bi an, und
die Erstarrungstemperatur sinkt unter immer weiterer Anreicherung von Bi ldngs
der Kurve Cd—E. Aus Schmelzen mit einem Stoffmengenanteil von 45—100 % Bi
scheidet sich am Erstarrungspunkt reines Bi aus. Zum Beispiel kristallisiert aus einer
Schmelze mit 90 % Bi und 10 % Cd bei etwa 250 °C Bi aus, die Schmelze reichert
sich dadurch an Cd an, und die Erstarrungstemperatur sinkt lings der Kurve Bi—E.
Am eutektischen Punkt E erstarrt die gesamte Schmelze zu einem Gemisch von Bi-
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und Cd-Kristallen, das 45 % Bi und 55 % Cd enthilt (eutektisches Gemisch oder
Eutektikum). Die Temperatur von 144 °C, bei der das eutektische Gemisch auskris-
tallisiert, ist die tiefste Erstarrungstemperatur des Systems. Wegen des dichten Gefii-
ges ist das Eutektikum besonders gut bearbeitbar.

Unbegrenzte Mischbarkeit im fliissigen Zustand, begrenzte Mischbarkeit im
festen Zustand

Beispiel: Kupfer —Silber (Abb. 2.108)

Haiufiger als liickenlose Mischkristallreihen sind Systeme, bei denen zwei Metalle
nur in einem begrenzten Bereich Mischkristalle bilden.
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Abbildung 2.108 Schmelzdiagramm Kupfer-Silber. Silber und Kupfer sind im festen Zu-
stand nur begrenzt ineinander 16slich. Im Bereich der Mischungsliicke existieren keine Misch-
kristalle. Zur Liquiduskurve Cu—E gehort die Soliduskurve Cu—F, zur Liquidskurve Ag—E
die Soliduskurve Ag—C.

Im System Cu—Ag ist die Loslichkeit der Metalle ineinander bei der eutektischen
Temperatur (779 °C) am groBten. In Cu sind maximal 4,9 % Ag 16slich, in Ag maxi-
mal 14,1 % Cu. Bei tieferen Temperaturen wird der Loslichkeitsbereich etwas enger.
Bei 500 °C sind z. B. nur noch 3 % Cu in Ag 16slich. Beim Abkiihlen einer Schmelze
der Zusammensetzung A kristallisieren zunéichst die Ag-reicheren Mischkristalle der
Zusammensetzung B aus. Die Schmelze reichert sich dadurch an Cu an. Mit Schmel-
zen des Bereichs A—E sind Mischkristalle der Zusammensetzungen B—C im
Gleichgewicht. Aus Schmelzen der Zusammensetzungen Cu—E kristallisieren die
damit im Gleichgewicht befindlichen Mischkristalle der Zusammensetzungen Cu—F
aus. Bei der Zusammensetzung des Eutektikums E erstarrt die gesamte Schmelze.
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Dabei bildet sich ein Gemisch der Mischkristalle C (14,1 % Cu gelost in Ag) und F
(4,9 % Ag gelost in Cu). Mischkristalle der Zusammensetzungen 4,9—85,9 % Ag
konnen also nicht erhalten werden. In diesem Bereich liegt eine Mischungsliicke.
Beim Abkiihlen des eutektischen Gemisches tritt wegen der breiter werdenden Mi-
schungsliicke Entmischung auf. Dabei scheiden sich z. B. lings der Linie C—D aus
den silberreichen Mischkristallen silberhaltige Cu-Kristalle aus. Durch Abschrecken
kann die Entmischung vermieden werden, und der groflere Loslichkeitsbereich
bleibt metastabil erhalten.

Durch Tempern abgeschreckter Produkte auf geeignete Temperaturen unterhalb
des Eutektikums erhélt man vor der Ausscheidung der iiberschiissigen Komponente
eine dauerhafte Erhohung der Hérte und Festigkeit. Diese Vergiitung hat z. B. tech-
nische Bedeutung beim Duraluminium (3—6 % Cu in Al; abnehmende Loslichkeit
mit fallender Temperatur analog C—D im System Cu—Ag). Nach der Ausscheidung
geht die Hirte verloren.

Mischbarkeit im fliissigen Zustand, keine Mischbarkeit im festen Zustand,
aber Bildung einer neuen festen Phase

Beispiele: Magnesium —Germanium (Abb. 2.109) und Natrium— Kalium (Abb.
2.110)

In den bisher besprochenen Systemen traten entweder Gemische der Komponenten
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Abbildung 2.109 Schmelzdiagramm Magnesium —Germanium. Das System besitzt ein
Schmelzpunktsmaximum, das durch die Existenz der intermetallischen Verbindung Mg,Ge
zustande kommt. Mg, Ge und Mg,Ge bilden miteinander keine Mischkristalle.
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A und B oder Mischkristalle zwischen ihnen auf, also immer nur Kristalle mit dem
Gittertyp von A und B. Es gibt jedoch zahlreiche Systeme, bei denen A und B eine
Phase mit einem neuen Kristallgitter bilden. Dies ist im System Mg—Ge der Fall.
Auller den Kiristallindividuen von Mg und Ge existieren noch Kristalle der Phase
Mg,Ge.

Ge und Mg sind nicht ineinander 16slich, bilden also keine Mischkristalle. Bei der
Zusammensetzung Mg,Ge tritt ein Schmelzpunktsmaximum auf. Dadurch entstehen
zwei Eutektika. Im Bereich der Zusammensetzungen Mg—E, kristallisiert aus der
Schmelze reines Mg aus, zwischen E; und E, Mg,Ge und im Bereich E,—Ge reines
Ge. Am Eutektikum E; scheidet sich ein Kristallgemisch von Mg und Mg,Ge aus, am
Eutektikum E, ein Gemisch von Ge und Mg,Ge. Mg kristallisiert in der hexagonal-
dichtesten Packung, Ge in der Diamant-Struktur. Die intermetallische Phase Mg,Ge
kristallisiert in der Fluorit-Struktur (vgl. Zintl-Phasen).
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Stoffmengenanteil von K (%) ——
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Abbildung 2.110 Schmelzdiagramm Natrium —Kalium. Na und K bilden die inkongruent
schmelzende intermetallische Phase Na,K.

Mg,Ge kann unzersetzt geschmolzen werden (kongruentes Schmelzen). Interme-
tallische Phasen, die bei gleichzeitiger Zersetzung teilweise schmelzen, werden in-
kongruent schmelzende Phasen genannt. Ein Beispiel dafiir ist die Phase Na,K des
Systems Na—K (Abb. 2.110). Na,K ist nur unterhalb 6,9 °C bestiindig. Bei 6,9 °C
zerfillt Na,K in festes Na und eine Schmelze der Zusammensetzung A. Der Zerset-
zungspunkt wird Peritektikum genannt. Bei Zusammensetzungen zwischen Na und
A scheidet sich aus der Schmelze festes Na aus, zwischen A und E entsteht beim
Abkiihlen Na,K. Am eutektischen Punkt E kristallisiert ein Gemisch aus K und
Na,K aus.



200 2 Die chemische Bindung

Nichtmischbarkeit im festen und fliissigen Zustand
Beispiel: Eisen — Blei

Fe und Pb sind auch im geschmolzenen Zustand nicht mischbar. Das spezifisch leichtere
Fe schwimmt auf der Pb-Schmelze. Kiihlt man die Schmelze ab, dann kristallisiert bei
Erreichen des Schmelzpunkts von Fe (1536 °C) zunichst das gesamte Eisen aus. Sobald
der Schmelzpunkt von Blei (327 °C) erreicht ist, erstarrt auch Blei.

Die meisten bindren Schmelzdiagramme sind komplizierter, und es treten Kombina-
tionen der behandelten Grundtypen auf.

Das Zonenschmelzverfahren

Zur Reinstdarstellung vieler Substanzen, insbesondere von Halbleitern (Si, Ge, GaAs)
wird das Zonenschmelzverfahren (Pfann 1952) benutzt. Man ldsst durch das zu reini-
gende stabformige Material eine schmale Schmelzzone wandern. Bei der Kristallisation
reichern sich die Verunreinigungen in der Schmelze an und wandern mit der Schmelz-
zone durch die Substanz. Durch mehrfaches Schmelzen und Rekristallisieren erhélt
man z. B. Silicium mit weniger als 108 % Verunreinigungen. Neben der Reinigung er-
moglicht das Zonenschmelzverfahren gleichzeitig die Gewinnung von Einkristallen.

2.4.6.2 Haufige intermetallische Phasen

Man kann die Metalle nach ihrer Stellung im Periodensystem in drei Gruppen einteilen.

Typische Metalle Weniger typische
Metalle

T, T, B

Li Be

Na Mg (Al

K Ca Sce Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga

Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn

Cs Ba La Hf Ta W Re Os Ir Pt Au Hg TI Pb Bi

Zur Gruppe T; gehoren typische Metalle der Hauptgruppen, zur Gruppe T typische
Metalle der Nebengruppen, die Lanthanoide und die Actinoide. In der Gruppe B stehen
weniger typische Metalle. Hg, Ga, In, Tl und Sn kristallisieren nicht in einer der charak-
teristischen Metallstrukturen. Bei Cd und Zn treten Abweichungen von der idealen he-
xagonal-dichten Packung auf (vgl. Abschn. 2.4.2). Al gehort eher zur T;-Gruppe.

Diese Einteilung der Metalle ermdglicht eine Klassifikation intermetallischer Sys-
teme, die in dem folgenden Schema zusammengefasst ist, mit der aber nur die wichtigs-
ten intermetallischen Phasen erfasst sind.
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Liickenlose Mischkristallbildung zwischen zwei Metallen erfolgt nur, wenn die folgen-

den Bedingungen erfiillt sind:

1. Beide Metalle miissen im gleichen Gittertyp kristallisieren (Isotypie).
2. Die Atomradien beider Metalle diirfen nicht zu verschieden sein. Die Differenz muss

kleiner als etwa 15 % sein.

3. Die beiden Metalle diirfen nicht zu unterschiedliche Elektronegativitdten besitzen.

Beispiele fiir unbegrenzte Mischkristallbildung zwischen zwei Metallen sind in der Ta-
belle 2.24 angegeben.

In einer Mischkristallreihe dndern sich haufig die Gitterkonstanten (Abmessungen
der Elementarzelle) linear mit der Zusammensetzung (Vegard’sche Regel) (Abb.

2.111).

Tabelle 2.24  Beispiele fiir unbegrenzte Mischkristallbildung zwischen zwei Metallen

System Unterschied der Struktur Metallgruppe
Atomradien in %

K—Rb 6 krz T,
K—Cs 13 krz T,
Rb—Cs 8 krz T,
Ca—Sr 9 kdp T,
Mg—Cd 5 hdp T,—B
Cu—Au 12 kdp T,
Ag— Au <1 kdp T,
Ag—Pd 5 kdp T,
Au—Pt 4 kdp T,
Ni—Pd 9 kdp T,
Ni—Pt 11 kdp T,
Pd—Pt 1 kdp T,
Cu—Ni 2 kdp T,
Cr—Mo 8 krz T,
Mo—W 1 krz T,
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Abbildung 2.111 Vegard’sche Regel. In vielen Mischkristallreihen nimmt bei der Substitu-
tion von A-Atomen durch groflere B-Atome die Gitterkonstante linear mit dem Stoffmengen-
anteil von B zu. Im oberen Teil der Abbildung sind die Elementarzellen eines Mischkristallsys-
tems mit kubisch-raumzentrierter Struktur fiir drei verschiedene Zusammensetzungen darge-
stellt.

Wenn diese Bedingungen nicht erfiillt sind, sind zwei Metalle entweder nur begrenzt
mischbar oder sogar vollig unmischbar. Dies soll mit einigen Beispielen illustriert werden.

System Struktur Gruppe Differenz der Mischkristall-
Radien in % bildung
Na—K krz T 25 keine
Ca—Al kdp T, 38 keine
Pb—Sn kdp — X B 10 begrenzt
Cr—Ni krz — kdp T, 3 begrenzt
Ag—Al kdp T,—T, 1 begrenzt
Mg—Pb hdp — kdp T,—B 9 begrenzt
Cu—Zn kdp — hdp T,—B 7 begrenzt

X Keine der drei typischen Metallstrukturen.

Auflerdem spielen individuelle Faktoren eine Rolle. Im System Ag—Pt tritt eine
Mischungsliicke auf, obwohl beide Metalle in der kubisch-flichenzentrierten Struk-
tur kristallisieren und die Differenz der Atomradien nur 4 % betrigt. Ag und Pd mit
der nahezu gleichen Radiendifferenz von 5 % sind dagegen unbegrenzt mischbar.
Entsprechendes gilt fiir die Systeme Cu—Au und Cu—Ag. (Vgl. Abb. 2.105 und
Abb. 2.108).
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Aus ungeordneten Mischkristallen konnen Uberstrukturen mit geordneten Atom-
anordnungen entstehen. Beispiele dafiir sind die Uberstrukturen AuCu, AuCus (vgl.
Abb. 2.105) und CuZn (vgl. Abb. 2.113).

Laves-Phasen

Laves-Phasen sind sehr hdufig auftretende intermetallische Phasen der Zusammen-
setzung AB,. Sie werden iiberwiegend von typischen Metallen der T-Gruppen gebil-
det, bei denen das Verhiltnis der Atomradien ra/rg nur wenig vom Idealwert 1,22
abweicht (Tabelle 2.25). Laves-Phasen werden also von Metallen gebildet, bei denen
aufgrund der zu groflen Radiendifferenzen keine Mischkristallbildung moglich ist.
Ein typisches Beispiel dafiir ist die Phase KNa,.

Tabelle 2.25 Beispiele fiir Laves-Phasen

Phase rA/rB Phase rA/rB
KNa, 1,23 NaAu, 1,33
CaMg, 1,23 MgNi, 1,28
MgZn, 1,17 CaAl, 1,38
MgCu, 1,25 WFe, 1,12
AgBe, 1,29 TiCo, 1,18
TiFe, 1,17 VBe, 1,20

Die Laves-Phasen treten in drei nahe verwandten Strukturen auf, in denen die
gleichen Koordinationszahlen vorhanden sind. Abb. 2.112 zeigt die kubische Struktur
des MgCu,-Typs. Jedes Cu-Atom ist von 6 Cu- und 6 Mg-Atomen umgeben. Jedes
Mg-Atom ist von 4 Mg- und 12 Cu-Atomen koordiniert. Daraus ergibt sich eine
mittlere Koordinationszahl von 13 %, die Packungsdichte betriagt 71 %.

Laves-Phasen sind dicht gepackte Strukturen mit stochiometrischer Zusammen-
setzung, deren Auftreten durch geometrische Faktoren bestimmt wird und nicht

-

Abbildung 2.112 Kiristallstruktur der kubischen Laves-Phase MgCu,. Fiir diese AB,-Struk-
tur ist das Verhiltnis r, /rg = 1,25.
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von der Elektronenkonfiguration oder Elektronegativitit der Elemente abhingt. Die
Bindung ist wie in reinen Metallen echt metallisch ohne heteropolare oder homo-
polare Bindungstendenzen.

Hume-Rothery-Phasen

Hume-Rothery-Phasen treten bei intermetallischen Systemen auf, die von den Uber-
gangsmetallen T, mit B-Metallen gebildet werden. Ein typisches Beispiel ist das Sys-
tem Cu—Zn (Messing). Bei Raumtemperatur treten im System Cu—Zn die folgen-
den Phasen auf (Abb. 2.113).

a-Phase: Im kubisch-flichenzentrierten Cu-Gitter konnen sich 38 % Zn (Stoff-
mengenanteil) 16sen. Es bilden sich Substitutionsmischkristalle.

B-Phase: Stabil im Bereich 45—49 % Zn; die ungefihre Zusammensetzung ist
CuZn. Unterhalb 470 °C hat CuZn die Caesiumchlorid-Struktur, dariiber ein ku-
bisch-innenzentriertes Gitter mit einer statistischen Verteilung der Cu- und Zn-
Atome auf den Plitzen des Caesiumchloridgitters.

y-Phase: 58 —66 % Zn; anndhernde Zusammensetzung CusZng; komplizierte kubi-
sche Struktur.

e-Phase: 78 —86 % Zn; Zusammensetzung nahe bei CuZns; hexagonal-dichteste
Packung.

n-Phase: Das Zn-Gitter kann nur 2 % Cu unter Mischkristallbildung aufnehmen;
verzerrt hexagonal-dichteste Packung (vgl. Abschn. 2.4.2).

Wihrend reines Cu weich und schmiegsam ist, zeigen die Messinglegierungen mit
wachsendem Zn-Gehalt zunehmende Hérte. Die y- und die e-Phase sind hart und
sprode.

kubisch- hexagonal-dichteste
innenzentriert Packung
kubisch- kubisch hexagonal-dichteste
flichenzentriert (kompliziert) Packung (verzerrt)
2,0
18 L
=
g 16 a B L1 v €
g a + ﬁ + y + £ + Ul
£ 4 B ¥ € n
- =
2 12f
25
‘>“ 2 10 1 1 1 Il I‘ 1 Il 1 Il
0 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100
i Stoffmengenanteil
Cu von Zn (%) ———— CuZn  CusZng CuZng Zn

Abbildung 2.113 Phasenfolge im System Kupfer —Zink bei Raumtemperatur. Fiir die Bil-
dung der Hume-Rothery-Phasen ist ein bestimmtes Verhéltnis der Anzahl der Valenzelektro-
nen zur Anzahl der Atome erforderlich.
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Tabelle 2.26 Beispiele fiir Hume-Rothery-Phasen

Phase Zusammen- Valenz- Atom- Valenzelektronenzahl :
setzung elektronenzahl zahl Atomzahl

[-Phase CuZn, AgCd 1+2 2
CoZn;, 0+ 6 4
CusAl 343 4 3:2=21:14 = 1,50
FeAl 0+3 2
CusSn S+ 4 6

v-Phase CusZng, AgsCdg 5+ 16 13
FesZn,, 0+ 42 26 21:13 = 1,62
CugAly 9+ 12 13
Cus;Sng 31 + 32 39

e-Phase CuZn;, AgCd; 146 4
AgsAl; 549 8 7:4=21:12=1,75
Cu;Sn 34+ 4 4

Die Valenzelektronenzahl der Metalle der 8. und 9. Nebengruppe muss null gesetzt werden.

Technisch wichtige Messinglegierungen liegen im Bereich bis 41 % Zn. Zu hoch
legiertes Cu versprodet.

Hume-Rothery-Phasen sind nicht stochiometrisch zusammengesetzt wie die Laves-
Phasen, sondern haben eine relativ groBe Phasenbreite. Die angegebenen Formeln
geben nur die idealisierten Zusammensetzungen der Phasen an, sie sind nicht wie
bei heteropolaren und homopolaren Verbindungen durch Valenzregeln bestimmt. Bei
anderen T,-B-Systemen treten die analogen Phasen auf, aber die korrespondierenden
B-, v-, e-Phasen haben ganz unterschiedliche Zusammensetzungen (Tabelle 2.26). Die
Stochiometrie spielt also fiir das Auftreten der Hume-Rothery-Phasen keine Rolle.
Die Zusammensetzung der Hume-Rothery-Phasen wird durch das Verhéltnis der An-
zahl der Valenzelektronen zur Gesamtzahl der Atome bestimmt. In der Tabelle 2.26
sind diese Zahlenverhiltnisse fiir einige Systeme angegeben.

Auch die Phasenbreite der a-Phase wird durch das Verhiltnis der Valenzelektro-
nenzahl zur Atomzahl bestimmt (Tabelle 2.27).

Tabelle 2.27 Loslichkeit von Metallen mit unterschiedlicher Valenzelektronenzahl in Kupfer

System Loslichkeit in % Valenzelektronen-
(Stoffmengenanteil) zahl: Atomzahl

Cu—Zn 38,4 1,38

Cu—Al 20,4 1,41

Cu—Ga 20,3 1,41 21:15 =14

Cu—Ge 12,0 1,36

Cu—Sn 9,3 1,28




206 2 Die chemische Bindung

Ausschlaggebend fiir das Auftreten der Hume-Rothery-Phasen ist offenbar eine be-
stimmte Konzentration des Elektronengases. Wird diese Elektronenkonzentration
iiberschritten, so ist die Struktur nicht mehr bestdndig und es bildet sich eine neue Phase.

Zintl-Phasen

Zwischen den stark elektropositiven Metallen der T;-Gruppe und den weniger elekt-
ropositiven Metallen der B-Gruppe ist die Elektronegativititsdifferenz bereits so
grof3, dass sich intermetallische Phasen mit heteropolarem Bindungscharakter bilden.

Zu der groflen Zahl dieser Phasen gehoren auch die Verbindungen mit den Halb-
metallen der 14. und 15. Gruppe (Si, Ge, P, As, Sb).

Viele Verbindungen sind stochiometrisch so zusammengesetzt, wie man es fiir
Salze erwartet, deren Anionen eine Oktettkonfiguration aufweisen. Sie kristallisie-
ren in Strukturen, die fiir Ionenkristalle typisch sind. Im Gitter ist jede Atomsorte
isoliert und nur von der anderen Atomsorte umgeben.

Gittertyp Antifluorit NasAs Li;Bi
Mg,Si Li;P Li;Sb
Mg,Ge Na;Sb Rb;Bi
MgZSn K3Bl CS3Sb
Mg,Pb

Umfangreicher ist die Gruppe von nicht valenzméBig zusammengesetzten Phasen,
fiir die die Zintl-Klemm-Konzeption gilt. Danach gibt das unedle Metall Elektronen
an das edlere Metall ab und mit den dann vorhandenen Valenzelektronen werden
Anionenteilgitter aufgebaut, deren Atomanordnung fiir ein Element typisch ist, das
die gleiche Valenzelektronenkonfiguration hat. Das bekannteste Beispiel ist die
NaTIl-Struktur (Abb. 2.114). Das Gitter besteht aus zwei ineinander gestellten Na-
und Tl-Untergittern mit Diamantstruktur. Sowohl Na als auch Tl ist von 4 Na und 4

Abbildung 2.114 Gitter von NaTl. Jedes Atom des Gitters ist von 4 TI- und 4 Na-Atomen
jeweils tetraedrisch umgeben. Die 8 Nachbarn bilden zusammen einen Wiirfel.
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Tabelle 2.28 Beispiele fiir heteropolare intermetallische Phasen, fiir die die Zintl-Klemm-Kon-
zeption gilt:

N ist die Anzahl der Valenzelektronen des elektronegativeren Atoms in der ionischen Grenz-
struktur. 8 —N ist die Bindigkeit in den anionischen Teilgittern.

N Verbindung Formalladung Bindigkeit Bauprinzip der Anionen
M,B, von B von B
4 NaTl 1- 4 Raumnetz aus tetraedrisch

koordinierten B-Atomen
(analog Diamant)

4 Caln, 1- 4 Raumnetz aus verzerrt
BaTl, tetraedrisch koordinierten
B-Atomen
5 NaPb 1- 3 isolierte B,-Tetraeder
(analog P,)
CaSi, 1- 3 gewellte Schichten
(analog As)
6 CaSn 2— 2 planare Zickzack-Ketten
BaPb der B-Atome
LiP 1— 2 geschraubte Ketten der
NaSb B-Atome (analog Se, Te)
8 Mg,Pb 4— 0 isolierte B-Atome
Li;Bi 3— 0
NasAs 3— 0

Tl jeweils tetraedrisch umgeben. Dem ionischen Bindungsanteil entspricht die
Grenzstruktur Na*TI~. T~ hat dieselbe Valenzelektronenkonfiguration wie C und
kann wie dieses ein Diamantgitter aufbauen, dessen Ladung durch die in den Liicken
sitzenden Na*-Tonen neutralisiert wird. Ubereinstimmend mit einem ionischen Bin-
dungsanteil liegt der Na-Radius zwischen dem Metallradius und dem Ionenradius.
Im NaTI-Typ kristallisieren auch LiAl, LiGa, Liln, LiCd und Naln. (Bei 11 GPa
erfolgt bei Liln und LiCd eine Phasenumwandlung in die CsCl-Struktur.) Die Tabelle
2.28 enthilt weitere Beispiele, fiir die die Zintl-Klemm-Konzeption gilt. Angegeben
sind nur die Bauprinzipien der anionischen Teilgitter, die den Strukturtyp wesentlich
bestimmen, nicht die Struktur selbst.

Bei den Phasen mit typischen Ionenstrukturen wie Mg,Pb hat in der ionischen
Grenzstruktur die anionische Komponente Edelgaskonfiguration, daher die Bindig-
keit null, die Atome sind im Gitter isoliert.

Interessant sind Phasen, bei denen man fiir die B-Atome unterschiedliche formale
Ladungen erhilt. Dazu ein Beispiel. Bei der Phase Li;Ge, erhélt man fiir ein Ge-
Atom die Bindigkeit 0 (Formalladung —4, edelgasanalog) und fiir das andere Ge-
Atom die Bindigkeit 1 (Formalladung —3, halogenanalog). Das Li;Ge,-Gitter ent-
halt tatsidchlich Ge,-Hanteln und isolierte Ge-Atome im Verhéltnis 1:2.
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Fiir viele heteropolare intermetallische Verbindungen ist die Zintl-Klemm-Kon-
zeption nicht anwendbar. Beispiele dafiir sind: Phasen mit hohen Anteilen des elekt-
ronegativen Elements (KgGeys, KgSnys) oder des elektropositiven Elements
(Casz;3Ge, LiyPbs); Phasen, die im AuCus-Typ (vgl. Abb. 2.105) kristallisieren (CaSns,
CaPbs, NaPbs, CaTls, SrBi;); Phasen mit CsCl-Struktur (LiHg, LiTl, MgTl, CaCd).

Einlagerungsverbindungen

Die kleinen Nichtmetallatome H, B, C, N konnen in Metallgittern Zwischengitter-
plétze besetzen, wenn fiir die Atomradien die Bedingung rnichimetall : "'metan < 0,99 gilt.
Die dabei entstehenden Phasen werden ,,Einlagerungsverbindungen® genannt. Diese
Phasen behalten metallischen Charakter, man spricht daher von legierungsartigen
Hydriden, Boriden, Carbiden und Nitriden. Sie werden von Metallen der 4.—10. Ne-
bengruppe, den Lanthanoiden und Actinoiden gebildet. Andere Metalle bilden diese
Verbindungen auch bei passender Atomgrofle und Elektronegativitit nicht. In der
elektrischen Leitfahigkeit und im Glanz dhneln die Einlagerungsverbindungen den
Metallen. Die Phasenbreite ist meist grof3. Unéhnlich den Metallen und Legierungen
entstehen sprode Substanzen mit sehr hoher Hérte und sehr hohen Schmelzpunkten,
die daher technisch interessant sind (Hartstoffe). Ein bekanntes Beispiel ist WC, Wi-
dia (hart wie Diamant), weitere Beispiele zeigt Tabelle 2.29. Technisch von groBer
Bedeutung sind Hartmetalle. Es sind Sinterlegierungen aus Hartstoffen und Metallen,
z.B. WC und Co, die bei relativ niedrigen Temperaturen gesintert werden kénnen und
in denen die Hérte und die Zahigkeit der beiden Komponenten kombiniert sind.
Die Strukturen der Einlagerungsverbindungen leiten sich oft von kubisch-dichtest
gepackten Metallgittern ab (vgl. Abb. 2.115). Die N- und C-Atome besetzen die gro-
Beren Oktaederliicken, die H-Atome auch die kleineren Tetraederliicken des Metall-
gitters. Die Liicken konnen auch teilweise besetzt sein. Es wird aber immer nur die
eine Liickensorte besetzt. Tabelle 2.30 zeigt Beispiele fiir einige stochiometrische Pha-
sen und die Strukturen, in denen sie auftreten. Bei anderen Einlagerungsstrukturen

Tabelle 2.29 Beispiele fiir Einlagerungsverbindungen

Carbide Nitride
Schmelzpunkt Schmelzpunkt Schmelzpunkt
in °C in °C in °C

TiC 2940—3070 p-Mo,C  2485—2520 TiN 2950

ZxC 3420 wC 2720—-2775 ZrN 2985

HfC 3820—3930 ThC 2650 HIN 3390

VC 2650—2680 ThGC, 2655 TaN 3095

NbC 3610 ucC 2560 Mo,N Zersetzung

TaC 3825—3985 UG, 2500 W,N Zersetzung

Die Mohs-Hirte liegt meist bei 8 —10. Die hérteste Substanz mit der Hérte 10 ist der Diamant.
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Abbildung 2.115 Kubisch-dichtest gepackte Metallatome bilden zwei Sorten von Hohlrdu-
men. Metallatome, die ein Oktaeder bilden, umschlieBen eine oktaedrische Liicke (a). Pro
Metallatom ist eine Oktaederliicke vorhanden. Metallatome, die ein Tetraeder bilden, umschlie-
Ben eine tetraedrische Liicke (b). Pro Metallatom gibt es zwei Tetraederliicken. Bei der Natri-
umchlorid-Struktur sind alle Oktaederliicken der kubisch-dichtest gepackten Metallatome mit
einer Atomsorte besetzt (c). Die Besetzung aller Tetraederliicken fiihrt zur Fluorit-Struktur
(e). Bei der geordneten Besetzung der Hilfte der Tetraederliicken entsteht die Zinkblende-
Struktur (d).

sind die Metallatome hexagonal-dichtest gepackt oder kubisch-raumzentriert angeord-
net. Weitere Strukturen entstehen durch Erniedrigung der kubischen Symmetrie als
Folge von Gitterverzerrungen. Metallboride haben komplizierte Strukturen, sie wer-
den im Abschn. 4.8.4.1 behandelt.

Die NaCl-Struktur entsteht auch dann haufig, wenn das Ausgangsmetall hexagonal-
dicht oder kubisch-raumzentriert kristallisiert. Da die Einlagerung der Nichtmetall-
atome trotz der VergroBerung des Metall-Metall-Abstandes eine Erhohung der

Tabelle 2.30 Beispiele fiir Einlagerungsverbindungen, bei denen die Metallatome eine kubisch-
dichteste Packung besitzen

Nichtmetallatome Anteil besetzter Struktur Beispiele
besetzen Liicken in %
Oktaederliicken 100 Natrium- TiC, ZrC, HfC, ThC, VC,
chlorid NbC, TaC, UC, TiN, ZrN,
HIN, ThN, VN, UN, CrN, PdH
50 WzN, MOzN
25 (geordnet) MnyN, Fe,N

Tetraederliicken 100 Fluorit CrH,, TiH,, VH,, HfH,, GdH,
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Hérte und des Schmelzpunktes bewirkt und auBerdem eine strukturelle Anderung
des Metallgitters zur Folge haben kann, miissen starke Bindungen zwischen den Me-
tall- und den Nichtmetallatomen vorhanden sein.

2.5 Vergleich der Bindungsarten

Fiir die bisher behandelten Bindungsarten werden in der folgenden Tabelle 2.31 die
wichtigsten Merkmale zusammengefasst und verglichen.

Tabelle 2.31 Vergleich zwischen Ionenbindung, Atombindung, zwischenmolekularer Bindung
und metallischer Bindung

Ionenbindung Atombindung Zwischenmole- Metallische
kulare Bindung Bindung
Teilchen, zwischen Tonen Atome — Molekiile Atome
denen die Bindung
wirksam ist
Bindungskrifte elektrostatische kovalente van-der-Waals- Bindung zwischen
Krifte zwischen Bindungen durch Krifte (Dipol- Atomriimpfen und
Ionen, ungerichtet,  gemeinsame Dipol-Anziehung), delokalisierten
stark Elektronenpaare, ungerichtet, Elektronen,
gerichtet, stark schwach ungerichtet,
wechselnde Stirke
Entstehende Tonenkristalle, Molekiile mit ——  Molekiilkristalle, Metallkristalle,
Strukturen meist groBe KZ ,,abgesdttigten** komplizierte wenige Strukturen,
Valenzelektronen, Strukturen, sehr groBe KZ
Atomkristalle, niedrigsymmetrisch
kleine KZ
Eigenschaften hoher hoher niedriger Unterschiedliche
kristalliner Schmelzpunkt, Schmelzpunkt, Schmelzpunkt, Schmelzpunkte,
Feststoffe hart, Ionenleitung hart, Isolator oder weich, Isolator duktil,
in der Schmelze Halbleiter Elektronenleiter

und in Losung

Beispiele NaCl, BaO, CaF, Diamant, SiC, AIP  H,, Cl,, CO,, Fe, Al, MgZn,,
kristalliner CCl, AuCu;, feste
Feststoffe Losungen

2.6 Die Wasserstoffbindung

Bei einer Reihe kovalenter Wasserstoffverbindungen elektronegativer Elemente er-
folgt eine Bindung zwischen den Molekiilen durch Wasserstoffbriicken.

Dieser spezielle Bindungstyp wird Wasserstoffbindung (Wasserstoffbriickenbin-
dung) genannt.

- o+ 5—
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Zwischen dem positiv geladenen H-Atom des Molekiils HX und dem freien Elektro-
nenpaar eines X-Atoms im Nachbarmolekiil kommt es zu einer elektrostatischen
Anziehung. Die Anziehung ist umso stérker, je groer die Elektronegativitit des X-
Atoms und je kleiner das X-Atom ist. Dadurch wird die X—Y-Bindung polarer, das
nichtbindende Orbital kleiner und damit seine Ladungsdichte erhoht. Geeignet fiir
starke Wasserstoffbindungen sind daher die Atome F, O und N. CI, S, P und C sind
nur zu schwachen Wasserstoffbindungen beféhigt.

Eigenschaften

Die Wasserstoffbriicken X—H --- X sind linear angeordnet (in Ausnahmefillen
schwach gewinkelt), da dann die Anziehung H --- X am groften, die AbstoBung
zwischen den X-Atomen am kleinsten ist. Der Valenzwinkel HXY liegt meist im
Bereich 110—140°.

Die meisten Wasserstoffbriicken sind unsymmetrisch, es existieren ein langer und
ein kurzer Bindungsabstand zu den Nachbaratomen. Eine symmetrische F—H—F-
Briicke besitzt das HF; -Ion in KHF,. In symmetrischen Briicken sind die Wasser-
stoffbindungen besonders stark.

Meistens ist das freie Elektronenpaar des X-Atoms nur zur Ausbildung einer Was-
serstoffbriicke befidhigt. Eine Ausnahme ist kristallines Ammoniak. Von jedem
Elektronenpaar der N-Atome werden drei Wasserstoffbriicken ausgebildet.

Wasserstoffbriicken entstehen natiirlich auch zwischen Atomen unterschiedlicher
elektronegativer Elemente (vgl. Tabelle 2.32). Ein Beispiel ist HCN mit der Wasser-
stoffbriicke C—H --- N.

Tabelle 2.32 Beispiele fiir Wasserstoffbriicken in anorganischen Verbindungen

O—H----0 F—H----F N—H----F
(HZO)n (HF)n NH4HF2
H,SO, KHF, (NH,),SiFg
B(OH); KH,F; NH,BF,
KH,PO, N—H----N N—H:----0
NaHCO; NH; NH,OH
CuSO, - 5H,0 N,H, N—H:----Cl
CaSO, - 2H,0 O—H:----N NH,Cl
H,0, NH,OH C—H ----N
O—H----Cl HCN

MHCIZ . 2H20
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Die Bindungsenergien der Wasserstoffbindungen liegen im Bereich bis 40 kJ mol ~ 1.
Hohere Bindungsenergien treten nur in Ausnahmeféllen auf, wie z. B. bei der sym-
metrischen F—H—F-Briicke (113 kJ mol~"). Hinsichtlich der Bindungsenergie liegt
die Wasserstoffbindung also zwischen der van-der-Waals-Bindung und der kovalen-
ten Bindung.

Beispiele fiir anorganische Verbindungen mit verschiedenen Wasserstoffbriicken
zeigt Tabelle 2.32.

Einfluss auf physikalische Eigenschaften und Strukturen

Wasserstoffbriicken beeinflussen die physikalischen Eigenschaften. Sie erhohen
Schmelztemperatur, Siedetemperatur, Verdampfungsenthalpie, Dipolmoment, elekt-
rische Feldkonstante und Viskositit.

Der Einfluss der Wasserstoffbriicken auf die Siedepunkte und Verdampfungsen-
thalpien von HF, H,O und NHj ist in den Abb. 2.116 und 2.117 zu erkennen.

Die VergroBerung der elektrischen Feldkonstante des Wassers und wasserdhnli-
cher Losungsmittel ist fiir die Loslichkeit von Salzen wichtig.

Die Wasserstoffbriicken fiithren zu Ketten-, Schicht- und Raumnetzstrukturen.

Kristallines HF besteht aus Zickzackketten, in denen die HF-Molekiile durch li-
neare unsymmetrische Wasserstoffbriicken verkniipft sind.

F. F. F
H<_ R N (1

1200 H )
~E- ~p

400 -

N w
(=] [=1
=] =]
T T

—_

o

=]
T

Siedepunt (in K bei 1 bar) ——

Periode

Abbildung 2.116 Siedepunkte von einfachen Hydriden der Hauptgruppenelemente und der
Edelgase. Die zusétzlichen Bindungskréfte durch Wasserstoffbriicken in HF, H,O und NH;
konnen erst bei anomal hohen Siedepunkten iiberwunden werden.
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Abbildung 2.117 Verdampfungsenthalpie von einfachen Hydriden der Hauptgruppenele-
mente und der Edelgase. Die Wasserstoffbindungen in HF, H,O und NHj; verursachen eine
starke Erhohung der Verdampfungsenthalpie. Mit der Verdampfungsenthalpie miissen nicht
nur die van-der-Waals-Krifte iiberwunden werden, sondern auch die Wasserstoffbriicken ge-
16st und auBerdem Rotationsfreiheitsgrade angeregt werden (durch die Wasserstoffbindung
ist die Rotation z. T. eingeschrinkt).

Ahnliche Assoziate sind vermutlich im fliissigen HF vorhanden, dessen Struktur aber
noch ungeklart ist. Gasformiges HF besteht bei 20 °C aus gewellten (HF)s-Ringen
und HF-Molekiilen, die miteinander im Gleichgewicht stehen.

Besitzen die Molekiile mehrere Wasserstoffatome und mehrere freie Elektronen-
paare, dann kann eine zweidimensionale oder dreidimensionale Verkniipfung erfol-
gen. Ein Beispiel fiir eine Schichtstruktur ist die Borsdure H;BO3 (Abb. 2.118). Im
Eis I wird durch Wasserstoffbriicken eine Raumnetzstruktur aufgebaut, in der jedes
O-Atom tetraedrisch von vier anderen umgeben ist (Abb. 2.119).
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QO Bor kovalente Bindung
® Sauerstoff ~ ------- Wasserstoffbindung
® \Wasserstoff

Abbildung 2.118 Schichtstruktur der Borsdure H;BOs;.

O Sauerstoff

® \Wasserstoff
—— kovalente Bindung
—— Wasserstoffhindung

Abbildung 2.119 Struktur von Eis 1.

Bindungsmodelle

Die Bindung in unsymmetrischen Wasserstoffbriicken wird am besten durch das
elektrostatische Modell beschrieben. In einigen Fillen (z. B. Eis I) erfolgt ein stindi-
ger Platzwechsel der Protonen zwischen zwei dquivalenten Positionen (Protomerie)
(Abb. 2.120).

Die symmetrische Briicke im HF, -Ion kann als 3-Zentren-4-Elektronen-Bindung
beschrieben werden. Die Bindungsordnung der H—F-Bindungen betrédgt 0,5. Das
MO-Schema ist in der Abb. 2.121 angegeben.
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I\‘ @ Wasserstoff
‘\. ./. ‘ @ Sauerstoff
kovalente Bindung

o
® Wasserstoffhindung

Abbildung 2.120 Simultaner Platzwechsel der Protonen in den Wasserstoffbriicken der Eis-
struktur (Protomerie).

Atomorbitale Molekiilorbitale Atomorbitale
des H-Atoms von HF,~ der F---F-Atome
F H F
+ e |- e +
antibindend
T — o T — o *+
T nichtbindend
P - e HE+ e -
bindend
Energieniveaudiagramm Linearkombinationen

Abbildung 2.121 Molekiilorbitale einer symmetrischen Wasserstoffbriicke. Durch die mog-
lichen Linearkombinationen des H-1s-Orbitals und der F-2p-Orbitale entsteht ein bindendes,
ein nichtbindendes und ein antibindendes MO. Die vier Valenzelektronen des HF, -Ions be-
setzen das bindende und das nichtbindende MO. Es liegt eine 3-Zentren-4-Elektronen-Bin-
dung vor. Die Bindungsordnung ist 0,5. Der im Vergleich zum HF schwicheren Bindung
entsprechen experimentell ein groBerer Bindungsabstand und eine kleinere Kraftkonstante.

Im fliissigen und gasformigen Zustand besitzen die Wasserstoffbriicken eine ge-
ringe Lebensdauer und sie werden dauernd geldst und neu gekniipft. Bei 25 °C fiihrt
die ungleichméBige Verteilung der Schwingungsenergie der Molekiile bei Wasser-
stoffbriicken mit Bindungsenergien < 40 kJ mol~! zu einer Lebensdauer von Bruch-
teilen einer Sekunde. Symmetrische anionische Wasserstoffbriicken existieren bei
den Hydriden von B, Be, Al (Kap. 4).
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2.7 Fehlordnung

In jedem Realkristall sind Abweichungen vom idealen Kristallgitter vorhanden. In
jedem Realkristall treten also Baufehler auf. Diese Baufehler haben einen wesentli-
chen Einfluss auf die Eigenschaften der Kristalle, z. B. auf optische und elektrische
Eigenschaften, Diffusion, Reaktivitit, Plastizitét, Festigkeit.

Man teilt die Baufehler nach der Dimension ihrer geometrischen Ausdehnung ein.

1. Nulldimensionale Baufehler: Punktfehlordnung.
2. Eindimensionale Baufehler: Versetzungen.
3 Zweidimensionale Baufehler: Korngrenzen, Stapelfehler (vgl. S. 177).

Die Punktfehlordnung ist eine reversible Fehlordnung, die in allen kristallinen Stof-
fen auftritt und deren Konzentration von thermodynamischen Parametern abhéngt.
Eindimensionale und zweidimensionale Baufehler sind irreversible Defekte, die von
der Entstehungsgeschichte des Kristalls abhéngen.

2.7.1 Korngrenzen

Korngrenzen sind der Grenzbereich zwischen zwei verschieden orientierten Kristalli-
ten im polykristallinen Festkorper. Sie beeinflussen z. B. die elektrische Leitfdahigkeit
(Korngrenzenwiderstand) und die Diffusion (Korngrenzendiffusion).

2.7.2 Versetzungen

Stufenversetzung. Bei einer Stufenversetzung endet eine Netzebene im Inneren eines
Kristalls (Abb. 2.122). Man kann eine Stufenversetzung als Einfiigung einer Halb-
ebene in einen Kristall auffassen. Die untere Kante der Halbebene ist die Verset-
zungslinie. Sie ist einige hundert bis tausend Atome lang. Die Versetzungsdichte
hédngt von den Herstellungsbedingungen des Kristalls ab. Bei normal behandel-
ten Metallen betriigt sie 107 bis 10° cm~2, bei stark deformierten Metallen 10!! bis
108 cm 2,

Mit besonderen Ziichtungsmethoden kann man Kristalle herstellen, die praktisch
versetzungsfrei sind, z. B. Si- und Ge-Einkristalle. Stufenversetzungen sind fiir das
Verstindnis der plastischen Verformung von Metallen wichtig (Abb. 2.123).

Schraubenversetzung. Die Netzebenen sind nicht iibereinander gestapelt, sondern
eine einzige Atomschicht windet sich wie eine Wendeltreppe um eine senkrechte
Linie (Versetzungslinie) (Abb. 2.124). Schraubenversetzungen fithren zu einem spira-
ligen Wachstum. Whiskers (Haarkristalle) enthalten nur eine Schraubenversetzung,
entlang der das Wachstum des Kristalls erfolgt.

Versetzungen haben nicht nur fiir die mechanischen Eigenschaften, sondern auch
fiir chemische Eigenschaften Bedeutung. Versetzungslinien sind schnelle Diffusions-
wege im Kristall, dort erfolgt Einstellung von Punktfehlstellengleichgewichten, und
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Abbildung 2.122 Dreidimensionales Modell einer Stufenversetzung.
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Abbildung 2.123 Wanderung einer Stufenversetzung entlang einer Gleitebene bei plasti-
scher Verformung. Bei der Verformung eines Idealkristalls miissten ganze Netzebenen gegen-
einander verschoben werden. Die Verformung durch Bewegung einer Versetzung erfordert
viel weniger Energie (Analogie: Bewegung eines Teppichs durch die Bewegung einer Teppich-
falte).

Versetzungslinie

Abbildung 2.124 Modell einer Schraubenversetzung.
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es sind Stellen bevorzugter Keimbildung bei Phasenneubildungen. Mit der Erhohung
der Versetzungsdichte ist eine Erhohung der katalytischen Aktivitit gekoppelt.
2.7.3 Punktfehlordnung
Es gibt drei Arten von Punktfehlstellen (Abb. 2.125).

Leerstellen: im Idealgitter sind Gitterplédtze unbesetzt.

Zwischengitterteilchen: im Idealgitter unbesetzte Gitterplétze sind besetzt.
Substitutionsteilchen: einzelne Gitterplétze sind durch falsche Teilchen besetzt.

A B A B A B

B [1 B A B A Leerstelle im A-Teilgitternetz
A B A B B B Teilchen B auf A-Platz
A Teilchen A auf Zwischengitterplatz
B A B A B A
B Teilchen B auf Zwischengitterplatz
A B A [1 A B Leerstelle im B-Teilgitter
B A A A B A Teilchen A auf B-Platz

Abbildung 2.125 Mogliche Punktfehlstellen in einem AB-Gitter.

Punktfehlordnung tritt prinzipiell in allen kristallinen Stoffen auf, es ist eine thermo-
dynamisch bedingte Fehlordnung. Die Konzentration der Punktfehlstellen ist eine
Gleichgewichtskonzentration, die vom Druck, der Temperatur und der Kristallzu-
sammensetzung abhingt. Die thermischen Schwingungen der Kristallbausteine um
die Ruhelage des idealen Gitterplatzes fithren dazu, dass einige Kristallbausteine
den Gitterplatz verlassen. Sie wandern unter Hinterlassung einer Leerstelle auf einen
Zwischengitterplatz oder an die Oberflidche des Gitters. Die Konzentration der Fehl-
stellen wéchst daher mit zunehmender Temperatur.

2.7.3.1 Eigenfehlordnung in stéchiometrischen binaren
lonenkristallen

Die wichtigsten Fehlordnungstypen sind:

Frenkel-Typ. Zwischengitterplédtze sind mit Kationen besetzt, im Kationenteilgitter
sind Leerstellen vorhanden. Die Konzentrationen der Zwischengitterteilchen und
der Leerstellen sind gleich grof3 (Abb. 2.126a). Beispiele fiir den Frenkel-Typ sind
die Silberhalogenide.

Schottky-Typ. Im Kationenteilgitter und im Anionenteilgitter sind Leerstellen vor-
handen, ihre Konzentrationen sind gleich gro3 (Abb. 2.126b). Beispiele fiir den
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Mt x= Mt X~ MY X Mt XMt
X~ Mt x= mt X~ X~ Mt X
M+
M* ;l MY X~ MY X~ Mt XC
X~ X~ Mt X~ Mt m*
(@ MY X= Mt X~ ) Mt X~ Mt x~

Abbildung 2.126a, b a) Bildung einer Frenkel-Fehlstelle. Ein Kation wandert auf einen
Zwischengitterplatz und hinterldsst eine Leerstelle.

b) Bildung einer Schottky-Fehlstelle. Ein Kation und ein Anion verlassen ihre Gitterplitze
und wandern an die Kristalloberfldche. In beiden Teilgittern entsteht eine Leerstelle.

Schottky-Typ sind die Alkalimetallhalogenide. Dicht unterhalb des Schmelzpunktes
betriigt die Anzahl der Fehlstellen z. B. bei NaCl 4 - 10" cm 3.

Zur Bildung der Fehlstellen muss Energie aufgewendet werden. Fiir einen be-
stimmten Kristall sind die Fehlordnungsenergien fiir die verschiedenen Fehlord-
nungstypen unterschiedlich grof3. Es wird sich der Fehlordnungstyp mit der kleinsten
Fehlordnungsenergie ausbilden. Bei den Silberhalogeniden liegen die Fehlordnungs-
energien fiir den Frenkel-Typ zwischen 60 und 170 kJ/mol. Die Fehlordnungsener-
gien des Schottky-Typs (Bildung je einer Leerstelle im Anionen- und Kationenteilgit-
ter) liegen bei den Alkalimetallhalogeniden zwischen 125 und 250 kJ /mol.

Substitutionsteilchen gibt es in binédren Ionenkristallen nicht, da ihre Bildung zu
viel Energie erfordert. Sie konnen aber z.B. in intermetallischen Phasen auftreten,
da dort keine elektrostatische AbstoBung erfolgt (vgl. S. 192).

Punktfehlstellen konnen wie chemische Teilchen behandelt werden und auf die
Fehlordnungsgleichgewichte kann das Massenwirkungsgesetz angewendet werden.
Dazu wird die folgende Symbolik benutzt:

1. A; Teilchen A auf Zwischengitterplatz (interstitial site)

2. V, Leerstelle (vacancy) im A-Teilgitter

3. Positive Ladung einer Fehlstelle (bezogen auf das ungestorte Gitter), oberer
Index’

4. Negative Ladung einer Fehlstelle (bezogen auf das ungestorte Gitter), oberer
Index’.

Beispiele:

Frenkel-Fehlordnung von AgCl
MWG: cag - cv,, = K
Schottky-Fehlordnung von NaCl
MWG: ¢y, - cvy = K
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M* x= Mt x= Mt Mt x= MY xT m*t
e

X~ O X M" X X~ D\X_ Mt X

Mt x= Mt x- Mt Mt X~ MY xT Mt
™m*

X~ MY xT Mt X~ X~ MY XxT Mt X~

e N
M*T X~ Mt x- ™Mt Mt x- Mt O Mt
— Mt
X~ MY x= Mt X~ X~ MY XxT Mt X~
(c) Frenkel-Fehlordnung Schottky-Fehlordnung

Abbildung 2.126¢c Materietransport im Kristall. Der Materietransport (Ionenleitung, Diffu-
sion) erfolgt durch Wanderung von Defektstellen.

Frenkel-Typ: Wanderung der Kationenleerstelle; Wanderung des Zwischengitterkations von
einem Zwischengitterplatz zu einem anderen; Verdrdangung eines Gitterkations durch ein Zwi-
schengitterkation.

Schottky-Typ: Wanderung einer Kationenleerstelle und einer Anionenleerstelle.

Transportvorgidnge wie Ionenleitung und Diffusion kommen durch die Wanderung
von Fehlstellen zustande (Abb. 2.126¢). In einem idealen Kristall gibt es keine Trans-
portvorgénge. Auf der Existenz von Fehlstellen beruht die Reaktivitit von Kristallen.
Reaktionen im festen Zustand sind nur in Zusammenhang mit der Fehlordnung zu
verstehen und zu diskutieren.

2.7.3.2 Fehlordnung in nichtstochiometrischen Verbindungen

Auf Grund des Phasengesetzes von Gibbs (vgl. S. 283)
K+2=P+F

ist in einer bindren Verbindung AB (K = 2) die kristalline Phase (P = 1) durch drei
unabhéngige Variable (F = 3) eindeutig bestimmt, z. B. durch den Druck p, die Tem-
peratur 7 und den Partialdruck pg der Komponente B. Die Konzentrationen der
Fehlstellen und die Zusammensetzung hidngen also bei gegebenem Druck und bei
gegebener Temperatur vom Partialdruck pg ab. Zwar bewirken relativ groBe Ande-
rungen des Gleichgewichtspartialdrucks pg nur kleine Abweichungen von der Sto-
chiometrie, aber relativ groBe Anderungen der Storstellenkonzentrationen und der
damit zusammenhingenden Eigenschaften. Auller den materiellen Fehlordnungsteil-
chen Leerstellen und Zwischengitterteilchen existiert bei nichtstéchiometrischen
Verbindungen auch eine elektronische Fehlordnung. Bei nichtstéchiometrischen Ver-
bindungen mit Metalliiberschuss A B treten als elektronische Fehlstellen Elektro-
nen e’ auf, bei Verbindungen mit Metallunterschuss A;_,B Defektelektronen h*®
(vgl. S. 188).
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Beispiel: Zn; ,O

Wenn der Sauerstoffpartialdruck po, kleiner ist als der Gleichgewichtspartialdruck

bei der stochiometrischen Zusammensetzung, dann entsteht durch Abgabe von O,

ein Metalliiberschuss. Unter Abgabe eines Elektrons gehen Zn*-Ionen auf Zwi-

schengitterplitze (Zn;), dadurch wird die Anzahl der Zwischengitterplitze (V;) ver-

ringert. Da freie Elektronen gebildet werden, ist ZnO ein n-Halbleiter. Die Abwei-

chung von der Idealzusammensetzung ZnO ist sehr gering, bei 800 °Cistx = 7- 1077,
Fehlordnungsgleichgewicht:

ZnO + V, =10, + Zn; + ¢
MWG: ¢z ¢ = K- pg,'?
Da ¢z, = ¢, folgt
ce =K' pg,"*
Die Leitfahigkeit von ZnO ist praktisch gleich der Teilleitfahigkeit der Elektronen,
sie nimmt mit zunehmendem Sauerstoffpartialdruck ab. Dieser atomistischen Be-

schreibung der Leitfdhigkeit entspricht das in der Abb. 2.127 wiedergegebene Bin-
dermodell.

l o Leitungsband
005V L ... SR Donatoren Zn; Donatorendissoziation
Zni— Zni+e”
@ Verbotene Zone 3,2 eV
(=2
@
i
Valenzband

Abbildung 2.127 Béndermodell von Zn;, ,O. ZnO ist ein n-Leiter.

Die Leitung entsteht durch Donatoren, die dicht unterhalb des Leitungsbandes sitzen. Dona-
toren sind Zinkatome auf Zwischengitterpldtzen. Die Konzentration der Donatoren hidngt
vom Sauerstoffpartialdruck ab. Es sind nur 0,05 eV notwendig, um ein Zinkdonatoratom zu
dissoziieren. Das Elektron gelangt dabei in das Leitungsband und ist dort frei beweglich.

Beispiel: Ni; _,O.

Wenn der Sauerstoffpartialdruck po, groBer ist als der Gleichgewichtspartialdruck
bei der stochiometrischen Zusammensetzung, wird Sauerstoff in das Kristallgitter
eingebaut. Nickelionen verlassen ihre Gitterpldtze (Niy;), hinterlassen also Leerstel-
len im Nickelteilgitter (V;n) und wandern an die Oberfldche. Der an der Kristall-
oberfliche adsorbierte Sauerstoff bildet unter Elektronenaufnahme O?~-Ionen, da-
durch entstehen im Gitter Defektelektronen h®. NiO ist ein p-Halbleiter.
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Fehlordnungsgleichgewicht:

10, + Niy; = NiO + V§; + 2h°
MWG: ¢y, = K- pd}?
Da ¢, = 2cyy, folgt
o =K' pl?

Die Leitfahigkeit von NiO nimmt mit zunehmendem Sauerstoffpartialdruck zu.

Die Erzeugung von Defektelektronen bedeutet Entstehung von Ni**-Ionen. Me-
tallunterschuss entsteht bei solchen Oxiden, bei denen fiir die Metallionen eine ho-
here Oxidationszahl existiert (MnO, FeO, Cu,0).

2.7.4 Spezifische Defektstrukturen

Die Defekte treten nicht auf Grund thermodynamischer Gleichgewichtsbedingungen
auf, sondern sie sind fiir bestimmte kristalline Verbindungen spezifisch.

Man kann unterscheiden: Statistische Verteilung der Defekte, Uberstrukturord-
nung der Defekte, Scherstrukturen.

Es gibt zahlreiche Defektstrukturen; nur wenige Beispiele konnen behandelt
werden.

Titanmonooxid hat bei 900 °C den Zusammensetzungsbereich TiOg75—TiOq »s.
Es kristallisiert in einer NaCl-Defektstruktur mit einem hohen Anteil von statistisch
verteilten Leerstellen (Abb. 2.128). Bei der Zusammensetzung TiO sind 15 % aller
Gitterplitze unbesetzt. TiO, ist ein metallischer Leiter. Durch Uberlappung der
d-Orbitale der Ti-Ionen entsteht ein Metallband mit delokalisierten d-Elektronen.
Wahrscheinlich begiinstigen die Sauerstoffleerstellen die Uberlappung. Ganz analog
verhilt sich Vanadiummonooxid. s0°C

Von Ag,Hgl, gibt es zwei Strukturen: -Ag,Hgly — a-Ag,Hgly. a-Ag,Hgl, hat
eine Zinkblende-Defektstruktur. Auf den Kationenplédtzen des Zinkblendegitters

Ti0,

Leerstellen (%)

Anteile der

Abbildung 2.128 Anteile der Leerstellen im Titanteilgitter [11; und der Leerstellen im Sau-
erstoffteilgitter [1o in der Phase TiO,. TiO kristallisiert im NaCl-Typ. Bei der Zusammenset-
zung TiO betrigt der Anteil fiir beide 15 %. Die Leerstellen sind statistisch verteilt.
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Abbildung 2.129 Statistische und geordnete Verteilung von Leerstellen bei der Verbindung
Ag,Hgl,. Oberhalb 50 °C sind die Hg?>"- und Ag™-Ionen und die Leerstellen [] auf den
Kationenplitzen des Zinkblendegitters statistisch verteilt. Unterhalb 50 °C ist die Verteilung
geordnet. Es entsteht ein eigener tetragonaler Strukturtyp.

NiAs -Typ Cdl,-Typ

Abbildung 2.130 Beziehung zwischen NiAs-Typ und CdL,-Typ. Wenn jede zweite Metall-
schicht im NiAs-Typ unbesetzt bleibt, entsteht der Cdl,-Typ. Zwischen beiden Strukturen gibt
es Uberginge sowohl mit statistischer als auch mit geordneter Verteilung von Leerstellen.

sind Ag*-Tonen, Hg?"-Tonen und Leerstellen statistisch verteilt. Unterhalb 50 °C
entsteht die tetragonale p-Ag,Hgl,-Struktur, die Leerstellen sind geordnet
(Abb. 2.129). Die ungeordnete Struktur besitzt eine um zwei Zehnerpotenzen ho-
here Ionenleitfahigkeit.

Beim Ubergang von der NiAs-Struktur zur Cdl,-Struktur (Abb. 2.130) kénnen
nichtstochiometrische Phasen sowohl mit statistischer als auch mit geordneter Vertei-
lung der Defekte auftreten. Fe,Sg kristallisiert oberhalb 400 °C in einer NiAs-De-
fektstruktur mit statistischer Verteilung der Leerstellen im gesamten Metallteilgitter.
Bei Cr;Sg sind in jeder zweiten Metallschicht des NiAs-Gitters 25 % Leerstellen sta-
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Abbildung 2.131a, b  Entstehung einer Scherebene.

a) In der ReOs-Struktur sind MOg-Oktaeder dreidimensional tiber Ecken verkniipft. Verrin-
gert sich der Sauerstoffgehalt, dann entstehen Sauerstoftleerstellen.

b) Durch Kantenverkniipfung der Oktaeder verschwinden die Leerstellen, es entsteht eine

Scherebene.
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Abbildung 2.131¢  Von der ReOj3-Struktur leiten sich homologe Serien von Scherstrukturen
der Stéchiometrie M,,05,_; ab. Sie entstehen durch den Ubergang von eckenverkniipften
Oktaedern zu kantenverkniipften Oktaedern entlang der Scherebenen. Die Strukturen sind
schematisch fiir Verbindungen der Zusammensetzungen M,05 und M;Og dargestellt.
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tistisch verteilt. Beim CrsS¢ sind in jeder zweiten Schicht % geordnete Leerstellen,
beim Cr,S; in jeder zweiten Schicht % geordnete Leerstellen vorhanden.

Statistisch verteilte Leerstellen konnen sich nicht nur zu neuen Strukturen ordnen,
sondern es kann auch durch ihr Verschwinden zur Ausbildung neuer Strukturen
kommen. Sie werden als Scherstrukturen bezeichnet. Beispiele sind Verbindungen,
die sich von der ReOs-Struktur ableiten. Die ReOs-Struktur (Abb. 2.16) ist aus
ReO¢-Oktaedern aufgebaut, die in allen Raumrichtungen eckenverkniipft sind.
Durch Reduktion entstehen Sauerstoffleerstellen, die sich entlang bestimmter Kris-
tallebenen haufen. Die Sauerstoffleerstellen verschwinden, wenn entlang dieser Ebe-
nen eine Kantenverkniipfung der Oktaeder erfolgt (Abb. 2.131). Die fortschreitende
Entfernung von Sauerstoff fithrt zu einer ganzen Serie stochiometrischer Scherstruk-
turen (Abb. 2.131c). Im Bereich MO, g75—MO; 929 (M = Mo, W) gibt es z. B. sechs
Phasen M,,03,,_1 mit n = 8§, 9, 10, 11, 12, 14. Im System Titan — Sauerstoff gibt es im
Bereich TiO; g9o—TiO; 75 eine Serie stochiometrischer Phasen Ti,,0,,_; (4 < n <
10). Bei ihnen nimmt die Zahl flaichenverkniipfter Oktaeder auf Kosten von Ecken-
und Kantenverkniipfungen zu. Im System Vanadium — Sauerstoff gibt es die Verbin-
dungen V,0,, 1 (4 < n <9).

2.7.5 Elektrische Eigenschaften von Defektstrukturen
2.7.5.1 lonenleiter

In Ionenkristallen erfolgt Ionenleitung durch die Wanderung von Kristalldefekten
(s. Abschn. 2.7.3.1). Aber bei den meisten ionischen Feststoffen ist nur bei hohen
Temperaturen die Defektkonzentration und die thermische Energie der Ionen grof3
genug um eine nennenswerte Leitfahigkeit zu erzeugen. Bei den Silberhalogeniden
entsteht die Leitfahigkeit hauptséchlich durch Wanderung der Ag™*-Ionen auf Zwi-
schengitterplédtzen. Bei den Alkalimetallhalogeniden sind die Kationenleerstellen die
Hauptladungstriger. Unterhalb des Schmelzpunktes bei 800 °C betrigt z. B. die Leit-
fahigkeit von NaCl 1072 Q1 cm ™!, bei Raumtemperatur ist es mit 10~ 12 Q- ecm !
ein Isolator.

Eine kleine Gruppe von Feststoffen hat eine hohe Ionenbeweglichkeit. Sie werden
als schnelle Tonenleiter oder als Festelektrolyte bezeichnet. Es sind Verbindungen
mit Kristallstrukturen, in denen eine strukturelle Fehlordnung vorhanden ist, die die
Tonenbeweglichkeit ermoglicht (Abb. 2.132a).

p-Aluminiumoxid ist die Bezeichnung fiir die Verbindungen M,O -nAl,O;
(M = Alkalimetalle, Ag, Cu; n =5 — 11). Am wichtigsten ist das Natrium-/-Alumi-
niumoxid. Die Struktur ist aus Spinellblocken aufgebaut. Diese Blocke bestehen aus
4 Sauerstoffschichten dichtester Packung, in denen die Al**-lonen Tetraeder- und
Oktaederliicken besetzen. In jeder 5. Schicht existieren Sauerstoffleerstellen. In die-
sen Schichten befinden sich die Na*t-Ionen, die sich innerhalb der Schicht leicht
bewegen konnen. S-Aluminiumoxide sind zweidimensionale Ionenleiter. Bei 25 °C
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Abbildung 2.132a Ionenleitfihigkeit einiger Festelektrolyte.

betriigt die Leitfihigkeit von Natrium-3-Aluminiumoxid 10~! Q~!cm™! (die Akti-
vierungsenergie 0,16 eV). Die Verwendung als Festelektrolyt fiir Natrium-Schwefel-
Akkumulatoren wird im Abschn. 3.8.11 besprochen.

Ag™*-Tonen-Festelektrolyte sind Agl und RbAg,ls. Bei der Phasenumwandlung
von fB-Agl in a-Agl bei 146 °C erhoht sich die Ionenleitfahigkeit um 4 Zehnerpoten-
zen auf 1 Q7' cm~!. B-Agl hat Wurtzitstruktur mit festen Ag*-Positionen, im
a-Agl sind die Ag*t-Tonen statistisch im Raum zwischen den I~ -Ionen verteilt,
das Ag-Teilgitter ist quasi geschmolzen. RbAg,ls hat bei Raumtemperatur mit
0,23 Q' cm~! die hochste Tonenleitfihigkeit aller kristallinen Substanzen. Auch in
dieser Struktur sind die Ag™-Ionen statistisch iiber eine groBe Anzahl zur Verfiigung
stehender Plétze verteilt und daher gut beweglich.

Festelektrolyte mit Anionenleitung sind bei hohen Temperaturen Oxide und Fluo-
ride mit Fluorit-Struktur. Im PbF, und CaF, sind die F~-Ionen fehlgeordnet, die
F~-Anionenleerstellen sind beweglicher als die F~-lonen auf Zwischengitterplitzen.
ZrO, bildet mit CaO und Y,O; Mischkristalle. Dadurch wird die Fluorit-Struktur
von ZrQ, stabilisiert (vgl. Abschn. 5.11.7) und es entstehen Sauerstoffleerstellen.

Beispiel:
Y05 +2 Zrz, + O — 2Y 7 + V§ + 2710,

Y3+ -Tonen verdringen Zr**-lonen von den Gitterplitzen, es entstehen zwei ne-
gative Ladungen (2Y7, ). Die substituierten Zr-Ionen reagieren mit den Sauer-
stoffionen von Y,0O; und einem Sauerstoffion des Gitters (Op) zu ZrO,. Es ent-
steht eine zweifach positiv geladene Sauerstoffleerstelle (V3).
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Abbildung 2.132b  Schema zur Messung von Sauerstoffpartialdriicken mit Festelektrolyten.

Die ZrO,-Mischkristalle sind daher Anionenleiter mit einer Leitfdhigkeit von etwa
5-1072 Q! em~! bei 1000 °C. Sie werden in Brennstoffzellen sowie in galvani-
schen Ketten zur Bestimmung von kleinen O,-Partialdriicken (vgl. A-Sonde Abschn.
4.11.2.2) verwendet (Abb. 2.132b).

Analog zu Konzentrationsketten (Abschn. 3.8.6) haben Gase unterschiedlicher
Driicke das Bestreben den Druck auszugleichen. Bei der elektrochemischen Zelle
(Abb. 2.132b) kann die durch Druckdifferenz entstehende Spannung wie bei den
Konzentrationsketten berechnet werden.

Anstelle der Konzentrationen stehen die Driicke des Gases

0,059V p1(0,)
E = g
4 P2(03)

Ist der Druck p; bekannt, kann man durch Messung von E den unbekannten Partial-
druck von p, ermitteln. Es sind Partialdriicke bis 10~ ' bar messbar.

2.7.5.2 Hopping-Halbleiter

Im Abschn. 2.4.4 wurden die elektrischen Eigenschaften von Metallen, Halbleitern
und Isolatoren mit dem Bdndermodell beschrieben. Die elektrische Leitfahigkeit o
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von Halbleitern liegt im Bereich 1075—102 Q! cm ™. Sie héngt von der Konzentra-
tion der Ladungstriger n und ihrer Beweglichkeit u ab: 0 = neu (e Elementarladung).
Bei Eigenhalbleitern ist die Ladungstrdagerkonzentration klein, sie nimmt mit zuneh-
mender Temperatur exponentiell zu, damit auch die Leitfahigkeit. y dndert sich mit
der Temperatur nur wenig. Die charakteristische Grofle der Eigenhalbleiter ist die
Breite der verbotenen Zone. Sie ist bestimmend fiir die Ladungstrdgerkonzentration.

Durch Dotierung erhilt man Storstellenhalbleiter. Die dadurch erzeugte Ladungs-
tragerkonzentration ist meist schon bei Raumtemperatur annihernd konstant und
mit zunehmender Temperatur nimmt dann die Leitfdhigkeit wie bei Metallen etwas
ab, da die Beweglichkeit der Ladungstrager durch die Gitterschwingungen (Phono-
nen) behindert wird.

Bei vielen Ubergangsmetallverbindungen ist das Bindermodell nicht anwendbar.
Die duBleren Valenzelektronenorbitale tiberlappen nicht, es wird kein Leitungsband
gebildet. Die elektrische Leitfdhigkeit entsteht durch ,,Hiipfen“ von Elektronen von
einem Atom zu einem benachbarten Atom, wenn sie dafiir geniigend Energie besit-
zen. Diese Halbleiter werden Hopping-Halbleiter genannt. Bei ihnen ist die La-
dungstragerkonzentration konstant, die Beweglichkeit u der Ladungstriager hingt
aber exponentiell von der Temperatur 7 und der Aktivierungsenergie g ab, die fiir
einen Ladungstrigersprung erforderlich ist: u ~ e~ 9/%T, Die Beweglichkeit nimmt
daher mit wachsender Temperatur exponentiell zu, damit auch die Leitfahigkeit.

Hopping-Halbleiter sind z.B. die Spinelle Li(Ni**Ni**)O,, Li(Mn**Mn**)O,
und Fe3* (Fe?TFe3*)0, (vgl. S. 86 und 704). Auf den Oktaederplitzen erfolgt ein
schneller Elektronenaustausch zwischen Fe?*- und Fe**-Ionen, Mn>*- und Mn**-
Ionen, bzw. Ni**- und Ni**-Tonen. Bei LiNi,O, z. B. betriigt die Aktivierungsenergie
q = 0,27 eV bei LiMn,0, 0,16 eV. Sie konnen als spezifische Defektstrukturen be-
trachtet werden, da identische kristallographische Plédtze, ndmlich die oktaedrisch
koordinierten Pldtze, statistisch mit Ionen unterschiedlicher Ladung besetzt sind.
Man bezeichnet die Ubergangsmetallverbindungen, bei denen ein kristallographi-
scher Platz mit einer Ionensorte unterschiedlicher Ladung besetzt ist als kontrollierte
Valenzhalbleiter.

Weitere Beispiele:
Vanadiumspinelle M2+(M§+ng2xVi+)O4 (M = Mg, Mn, Zn, Cd)

Titanperowskite Lal™Balt, (Tii Tt fx) O3

Wegen der reproduzierbaren starken Temperaturabhingigkeit der Leitfdhigkeit sind
kontrollierte Valenzhalbleiter zur Temperaturmessung geeignet und werden daher
als Thermistoren verwendet.

Die Spinelle Li(Ti**Ti**+)O, und Li(V3*V*T)O, sind ebenso wie TiO (vgl. S. 801)
und VO, die im NaCl-Typ kristallisieren, keine Halbleiter, sondern metallische Lei-
ter. Die t,,-Orbitale von Ti bzw. V iiberlappen und bilden ein nur teilweise besetztes,
schmales Leitungsband. Ersetzt man im Spinell LiTi,O, Ti**-Ionen durch Fremdio-
nen, z.B. AI**, wird die Bandbildung verhindert, es erfolgt ein Ubergang Metall-
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Halbleiter. Die Spinelle Li(AL ™ Ti;* . Ti**)O, sind bei x < 0,33 Metalle, bei x >
0,33 Halbleiter.

2.7.5.3 Hochtemperatursupraleiter

Bei Supraleitern sinkt unterhalb einer charakteristischen Temperatur, der Sprung-
temperatur, der elektrische Widerstand schlagartig auf den Wert Null, auBerdem
entsteht Diamagnetismus. Revolutionierend war die Entdeckung von oxidischen
Hochtemperatursupraleitern (1986). Ein solcher ist z.B. YBa,Cu;05, die Sprung-
temperatur betriagt 93 K, ist also hoher als die Siedetemperatur von fliissigem Stick-
stoff (77 K). Vorher war die hochste bekannte Sprungtemperatur 23 K (Nbs;Ge).
YBa,Cu;0; kristallisiert in einem orthorhombisch-verzerrten Defektperowskittyp
(siche Abb.2.133). Drei Perowskitelementarzellen sind iibereinander gestapelt. In

50
a0 metallischer
T.  Zustand
30 ¢
E o
G 20
= 0k supraleitender
Zustand
Il Il Il Il Il Il Il
0 20 40 60 80 100 120 140
(b) T(K) —

Abbildung 2.133 a) Orthorhombische FElementarzelle des Hochtemperatursupraleiters
YBa,Cuz0. Die Struktur leitet sich von der Perowskit-Struktur ab. Wesentlich ist die Exis-
tenz geordneter Sauerstoffleerstellen (siehe Text).

b) Beim Ubergang vom metallischen Zustand in den supraleitenden Zustand fillt der Wider-
stand auf null ab, ein in einem Ringleiter induzierter Strom flie3t unendlich lange. Die Sprung-
temperatur 7 betrigt fiir YBa,Cu;05 93 K.
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der neuen Elementarzelle sind zwei geordnete Sauerstoffleerstellen vorhanden,
dies ergibt fiir Ba die KZ 10, fir Y die KZ 8 und die Ionenverteilung
Y BastCustCu’t O, Cudt st planar-quadratisch koordiniert, die Quadrate bil-
den eckenverkniipfte Ketten. Die Koordination von Cu?* ist quadratisch-pyramidal.
Die quadratischen Pyramiden sind iiber gemeinsame Ecken zu Schichten verkniipft.
Leitungsschichten sind ein gemeinsames Merkmal von Cuprat-Supraleitern. Die pla-
naren Kupferoxidschichten der pyramidal koordinierten Cu?*-lonen gelten als die
Leitungsschichten und die quadratisch-planar koordinierten Cu’*-lonen als La-
dungsreservoirs. Sinkt die mittlere Oxidationszahl von Kupfer auf unter zwei (nahe
YBa,Cu30¢4), so bricht die Supraleitung zusammen. Bei Raumtemperatur sind Cup-
rat-Supraleiter metallische Leiter. Neu ist die Entdeckung der Supraleitung des lang
bekannten Magnesiumborids, MgB,. Die Sprungtemperatur von 39 K ist Rekord fiir
kupferfreie Materialien. Unterschiedlich zu Cuprat-Supraleitern ist MgB, ein dreidi-
mensionaler Supraleiter. Induzierte Defekte (Protonenbeschuss) verhindern das Zu-
sammenbrechen der Supraleitung in starken Magnetfeldern, ein Vorteil gegeniiber
Cuprat-Supraleitern.

2.7.6 Nanotechnologie

Prinzip

Nano kommt vom griechischen nanos = Zwerg. Es dient als Vorsatz in allgemeinen
Begriffen mit der Bedeutung ,,extrem klein®“. Der Sammelbegriff Nanotechnologie
griindet haufig auf einer Strukturgrofe zwischen 1 und 100 nm. Eine Technologiede-
finition allein auf Basis einer Lingenskala ist jedoch problematisch. Demgegeniiber
steht folgende strenge Definition: ,,Nanotechnologie basiert auf den fortschreitenden
Anwendungen der Nanowissenschaften. Die Nanowissenschaften befassen sich mit
funktionalen Systemen, die auf der Nutzung von Bausteinen mit spezifischen, gro-
Benabhédngigen Eigenschaften der individuellen Bausteine oder eines Systems aus
diesen basieren.” Als funktionales System wird eine Ansammlung einer konkreten
Anzahl wechselwirkender Bausteine verstanden. Diese Bausteine bilden zusammen
eine neue Einheit mit systemspezifischen Eigenschaften. Entscheidend ist eine Ord-
nung der Bausteine, die dem System neuartige Eigenschaften verleiht, die bei unkon-
trollierter Kombination nicht zustande kommen. Spezifische groffenabhingige Eigen-
schaften sind physikalisch definierte magnetische, elektronische, optische, thermische
u. a. Eigenschaften, die sich bei Verkleinerung des betreffenden Materials, hier in
den Nanometerbereich, sprunghaft andern. Ein reiner Skalierungseffekt bei dem mit
zunehmender Verkleinerung keine wirklich neue Eigenschaft auftritt, die nicht auch
schon im mikro- oder makroskopischen Bereich vorgelegen hat, zahlt danach nicht
zur Nanotechnologie. Ein Beispiel fiir einen solchen Skalierungseffekt ist der Lotus-
effekt (s.u.).
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Beispiele fiir Effekte durch Nanomaterialien

Eigenschaft

Katalytisch Erhohte katalytische Wirkung durch stark vergroflerte Oberfldche

Elektrisch Erhohte elektrische Leitfahigkeit in Keramiken und magnetischen Nano-
kompositen, hoherer elektrischer Widerstand in Metallen

Magnetisch Erhohte magnetische Koerzitivitit bis zu einer kritischen KorngroBe (unter-
halb dieser Grofle Abnahme der Koerzitivitit bis zu superparamagnetischen
Verhalten)

Mechanisch Erhohte Hirte und Festigkeit von Metallen und Legierungen, verbesserte
Duktilitdt, Harte und Formbarkeit von Keramiken

Optisch Spektrale Verschiebung der optischen Absorptions- und Fluoreszenzeigen-
schaften, Steigerung der Lumineszenz von Halbleiterkristalliten

Sterisch Erhohte Selektivitdt und Wirksamkeit von Membranen, Anpassung von
Hohlrdumen fiir den Transport oder die kontrollierte Abgabe spezifischer
Molekiile

Biologisch Erhohte Durchlissigkeit fiir physiologische Barrieren (Membrane, Blut-Hirn-
Schranke etc.), erhohte Biokompatibilitét

Nanotechnologie als Wissenschaft ist keineswegs so neu, wie es oft dargestellt
wird, sondern sie baut in weiten Bereichen auf der lange bekannten Kolloidchemie
auf. Kolloidchemische Verfahren werden genutzt, um weiterverarbeitbare Pulver aus
Nanoteilchen zu gewinnen.

Die Erfindung des Rastertunnelmikroskops (STM, scanning tunneling micro-
scope) im Jahr 1981, gefolgt vom Kraftmikroskop (AFM, atomic force microscope)
1986 waren wesentliche Voraussetzungen fiir die Entwicklung der Nanowissenschaf-
ten. Mit diesen Mikroskopien standen bildgebende Verfahren mit atomarer Auflo-
sung fiir die Untersuchung von Oberfldachen zur Verfiigung. Daraus entwickelte Vari-
anten erlauben dariiber hinaus die Messung von elektrischen und magnetischen
Eigenschaften, chemischen Potentialen, Reibung usw.

Darstellung, Funktion

Teilchen im GroBenbereich von 1 nm bis (mehrere) hundert Nanometer (~1077m,
unscharfe Grenzen) werden als Nanopartikel, nanoskalige Partikel oder Nanopha-
sen-Materialien bezeichnet.

Influenza- rotes Blut- menschliches
Atom Hémoglobin Virus kdrperchen Haar @
sichthares
Tabakmosaik- Licht
Virus
\ \ \

1070 10°° 10°¢ 1077 10°° 1075 107 m
1A 1nm 100 nm Tum

Nanopartikel
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Bei ,,normalen* Metallen, Keramiken oder anderen Festkorpern sind die Gefiige
aus Kornern aufgebaut, deren Durchmesser 1 um —1 mm betragen. Bei Nanoteilchen
liegen die Korndurchmesser unter 100 nm. Korner in diesem Bereich bezeichnet man
auch als Cluster. Solche Cluster konnen durch Gasphasenreaktionen (Flammsyn-
these, Kondensation, CVD), Fliissigphasenreaktionen (Sol-Gel, Féllung, Hydrother-
malprozess) oder mechanische Verfahren (Kugelmahlen, Plastische Deformation) er-
zeugt werden. Bei der Gasphasenabscheidung ldsst sich ihre GroBe tiber die Ver-
dampfungsgeschwindigkeit sowie iiber die Art und den Druck eines Inertgases belie-
big zwischen einem und hundert Nanometern steuern.

Nanopartikel weisen besondere Eigenschaften auf, weil die winzigen Korner auf
Licht, mechanische Spannung oder Elektrizitit vollig anders reagieren als Kristill-
chen im Mikro- oder Millimeterbereich. In Nanopartikeln befinden sich weit mehr
Atome an der Oberfldche als in anderen kleinen Teilchen. Mit abnehmender Grofie
der Nanoteilchen gewinnt die Oberflache gegeniiber den Volumeneigenschaften ei-
nen immer stiarkeren Einfluss auf strukturelle und elektronische Eigenschaften.
Eine Kugel mit 1 ym (= 1000 nm) Durchmesser hat nur etwa 0.0015 % der Atome
an der Oberfldache. Bei einer Kugel von 10 nm befinden sich 15 % der Atome an
der Oberfldche. In Nanoteilchen sind viele Atome Teil der Oberfliche und nicht
mehr im Festkorperverband vollstindig eingebunden. Sie reagieren daher mit der
Umgebung oder zeigen ungewohnliche physikalische Phanomene. Nanophasen kon-
nen erhohte photokatalytische Aktivitdt in TiO,-Nanopartikeln, Superparamagne-
tismus in magnetischen Nanopartikeln und superharte Beschichtungen bei Metallle-
gierungen zeigen. Beispiele: In Nanophasen-Metallen, etwa bei Kupfer, beobachtet
man fiir Korndurchmesser von 6 nm eine fiinfmal hohere Héarte als in ,,normalen*
Metallen. Die Verformbarkeit von Metallen wird mit dem Vorliegen und der Wan-
derung von Kristallversetzungen erklért (s. Abschn. 2.7.2). Dagegen konnten bei
der elektronenmikroskopischen Betrachtung von Nanophasen-Metallen keine Ver-
setzungen beobachtet werden. Dies erklért ihre stark erhohte Festigkeit. Chemisch
identische Cadmiumtellurid-Partikel fluoreszieren in Abhédngigkeit von der Parti-
kelgroBe in unterschiedlichen Farben (griin-gelb-rot). Nanopartikel aus Blei mit
Abmessungen unter der Korrelationsliange von Cooper-Paaren (ca. 30 nm) verlieren
die Supraleitfdahigkeit.

Nanoskalige Objekte sind kleiner als die typischen 10000 —20 000 nm Abmessun-
gen von menschlichen Zellen. Sie besitzen dhnliche Dimensionen wie grof3e biologi-
sche Makromolekiile, z. B. Enzyme, Rezeptoren und Viren (vgl. Abb.). Himoglobin,
z.B. hat einen Durchmesser von ca. 5 nm. Die Lipid-Doppelschicht um Zellen ist
ungefihr 6 nm dick. Nanoskalige Objekte kleiner als 50 nm konnen leicht in die
meisten Zellen eindringen, solche kleiner als 20 nm konnen die Blutgefifle durch-
dringen. Nanoteilchen konnen also leicht mit Biomolekiilen an der Zelloberflache
und innerhalb der Zelle wechselwirken. Beschichtete magnetische Eisenoxid-
(Fe,O3-)Nanopartikel sind eine neue Generation von Kontrastmitteln fiir die Kern-
spintomographie. Weiterhin soll ein solches Fe,O5-Nanopartikel iiber rezeptorspezi-
fische Gruppen in der Beschichtung gezielt in Tumorzellen eingeschleust werden.
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Ein von aulen angelegtes Magnetfeld kann dann iiber das Eisenoxid eine Tempera-
turerhohung in der Zelle bewirken, die zu ihrem Absterben fiihrt.

Die Verwendung von Nanometer-grolen Teilchen zur Erkennung und zur Be-
handlung von Krankheiten wird auch als Nanomedizin oder Nanobiotechnologie
bezeichnet.

Anwendungen

Einheitliche TiO,- und ZnO-Teilchen von ca. 50 nm Durchmesser werden als hoch-
effiziente UV-Absorber in Sonnencremes eingesetzt, um eine geringere Lichtstreu-
ung und ein transparenteres Erscheinungsbild der Sonnenschutz-Dispersion zu er-
reichen. Bisherige Sonnenschutzmittel auf der Basis von TiO,-Pigmenten geben
héufig ein schmierig-weilles Erscheinungsbild nach Auftragung auf die Haut, da die
200 nm groBien TiO,-Pigmentpartikel zu viel Sonnenlicht reflektieren. Aufgrund der
geringen PartikelgroBe sind die verwendeten Nanopartikel-Dispersionen transpa-
rent und bieten somit einen auf der Haut unsichtbaren Sonnenschutz. Ein weiterer
Vorteil anorganischer im Vergleich zu organischen UV-Absorbern ist ein geringeres
Allergiepotential. Das gleiche Phdnomen gilt fiir Zinkoxid, ZnO, als hadufiger Be-
standteil von Cremes u.a. Korperpflegemitteln. Allerdings ist noch nicht abschlie-
Bend geklart, ob die Nanopartikel unter gewissen Umstidnden iiber die Haut in den
menschlichen Organismus gelangen und dort eventuell systemische Effekte auslo-
sen konnten. Der Weltmarkt fiir Nanopartikel, die im Sonnenschutz eingesetzt wer-
den, wurde fiir das Jahr 2005 auf 87 Mio. US-Dollar geschiitzt.!

TiO,-Teilchen mit 500 nm Durchmesser zum Aufbringen auf modifizierte Nylon-
Textilfasern dienen als UV-Absorber zum Sonnenschutz. Es wird ein Sonnenschutz-
faktor von iiber 80 erreicht.

Nanostrukturierte Pigmente werden in Kosmetikfarben eingesetzt, um besondere
Farbeffekte zu erzielen. Derartige Pigmente basieren auf mit Metalloxiden (TiO,
oder Fe,03) nanoskalig beschichteten Silikatpldttchen. Aufgrund von Interferenzeffek-
ten dndern sie ihre Farbe abhingig vom Betrachtungswinkel (Perlglanzeffekte s. auch
S.799).

Mit Siliciumdioxid-Nanopartikeln beschichtete Glasscheiben haben auf Grund
verminderter Reflexion eine erhohte Lichtdurchldssigkeit (Antireflexglas). Dies stei-
gert die Lichtausbeute z. B. bei Photovoltaik-Anlagen.

Einer der bekanntesten Anwendungen ist der Lotuseffekt.? Damit wird die Féhig-
keit zur Selbstreinigung von Oberflichen an einer Luft-Wasser-Phasengrenze be-
zeichnet. Dieser Effekt wurde zuerst am Blatt der Lotuspflanze beobachtet. Inzwi-

Nanotechnologie als wirtschaftlicher Wachstumsmarkt, Innovations- und Technikanalyse, W.
Luther, N. Malanowski, Hrsg.: Zukiinftige Technologien Consulting der VDI Technologiezent-
rum GmbH, Graf-Recke-Str. 84, 40239 Diisseldorf, im Auftrag und mit Unterstiitzung des
Bundesministerium fiir Bildung und Forschung, 2004.

2 G. Schmid, Chem. Unserer Zeit 2005, 39, 8.
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Sonnenlicht

1111

Reflexion Reflexion

Antireflexschicht

Photovoltaikmodul
oder Sonnenkollektor

>90% >95%

Lichtenergieausbeute

schen sind selbstreinigende Fassadenfarben und Keramikoberfldchen mit Lotuseffekt
auf dem Markt.

Nanopulver in der Keramiktechnologie haben als Vorteile eine Verringerung der
Sintertemperatur und das MafB3schneidern von Materialeigenschaften. Nanophasen-
Titandioxid ldsst sich 600 °C unter der iiblichen Sintertemperatur von TiO,
(1400 °C) sintern und ergibt ein hirteres, bruchfesteres Produkt, dessen Formbarkeit
bei Korngréen unter 30 nm auBlerdem noch zunimmt. So kann kompakt gepresstes
Nanophasen-TiO, bei 800 °C unter Druck sehr stark verformt werden. Auf diese
Weise konnen komplizierte Keramikteile direkt geformt werden, anstatt die Roh-
linge nachtréglich abtragend zu bearbeiten. Dieses net-shape forming oder endkon-
turgenaue Formgebung genannte Verfahren lisst eine sehr schnelle und relativ kos-
tengiinstige Massenfertigung unterschiedlicher Keramikteile zu. Zuriickzufithren ist
dies auf das Korngrenzengleiten, bei dem die nanometerkleinen Partikel viel leichter
als millimetergrofe Korner iibereinander gleiten.

Hydroxylapatit-(Cas[OH(PO,);]-)Nanopartikel in Zahnpasta dienen als zahn-
schmelzidentisches Material zum Verschlieen von freiliegenden Dentinkanéilen, die
ansonsten zu einer unangenehmen Heif3-Kalt-Empfindlichkeit der Zéhne fithren.
Die Nanopartikel sollen leicht in Dentinkanélchen der Zéhne eindringen konnen.
Dort fungieren sie als Kristallisationskeime, an denen sich weitere Mineralien anla-
gern, die Kanile verschlieBen und somit das Problem empfindlicher, freiliegender
Zahnhilse entschérfen.

Zahlreiche Nanoanwendungen haben bereits in die Autoindustrie Eingang gefun-
den: Neuartige Beschichtungen verhindern das Beschlagen von Windschutzscheiben
oder AuBenspiegeln. Nanometerdicke Schichten aus wasserliebenden (hydrophilen)
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chemischen Verbindungen lassen Kondenswasser zu einem gleichméBigen, durch-
sichtigen Film zerlaufen, anstatt Sicht behindernde Tropfchen zu bilden. Im Riick-
spiegel sorgen elektrochrome Nano-Schichten fiir eine automatische Abdunklung,
die optimale Sicht bei allen Lichtverhiltnissen garantiert.

Nanometergro3e Keramikkiigelchen kénnen einem Autolack neuartige Hirte und
Kratzfestigkeit verleihen. Fiir kratzfeste Beschichtungen werden diverse Metalloxide
und -carbide eingesetzt. Diese Teilchen schwimmen zunéchst ungeordnet in dem
flissigen Klarlack und vernetzen sich wihrend des Trockenprozesses. Dabei verbin-
den sich die winzigen Partikel, so dass an der Lackoberfldche eine sehr dichte, regel-
méaBige Netzstruktur entsteht. Der neue Nano-Klarlack ist deutlich besser vor Krat-
zern geschiitzt, die beispielsweise durch Waschanlagen verursacht werden. Dariiber
hinaus konnen dank wasser- und schmutzabweisender Oberflichen demnéichst mog-
licherweise einige Autowéschen entfallen.

Bei Kohlenstoffpartikeln dominieren hinsichtlich der wirtschaftlichen Bedeutung
derzeit klassische nanostrukturierte Materialien, wie Carbon Black und Spezialruf3e,
mit einem geschétzten Weltmarktvolumen von 8 Mrd. US-Dollar im Jahr 2006. Bei
Carbon Black handelt es sich um kettenformig agglomerierte Kohlenstoffpartikel,
deren PrimérpartikelgrofSe im Nanometerbereich liegt. Haupteinsatzgebiete dieser
durch Flammsynthese hergestellten Materialien sind Fiillstoffe fiir Gummi und Pig-
mente, beispielsweise fiir Autoreifen oder Toner.!

Fiir die Zukunft wird Kohlenstoff-Nanorshren (CNT) (s. S. 544) mittel- bis lang-
fristig ein hohes wirtschaftliches Potential prognostiziert. Grund sind ihre auf3erge-
wohnlichen molekularen Eigenschaften, wie z. B. extrem hohe Zugfestigkeiten (auf
molekularer Ebene eine ca. 100mal bessere Zugfestigkeit als Stahl bei sechsfach
geringerer Dichte) sowie hervorragende thermische und elektrische Leitfahigkeit.
Einer breiten wirtschaftlichen Anwendung von Kohlenstoff-Nanorohren, z. B. in der
Sensorik, in der Elektronik (CNT-basierte Verbindungsleitungen und Transistoren),
in Kompositmaterialien (z. B. elektrisch leitfdhige Polymere) oder in Flachbildschir-
men (Elektronenemitter in Feld-Emissionsdisplays) steht derzeit in erster Linie der
hohe Preis entgegen.'

I Nanotechnologie als wirtschaftlicher Wachstumsmarkt, Innovations- und Technikanalyse, W.
Luther, N. Malanowski, Hrsg.: Zukiinftige Technologien Consulting der VDI Technologiezent-
rum GmbH, Graf-Recke-Str. 84, 40239 Diisseldorf, im Auftrag und mit Unterstiitzung des
Bundesministerium fiir Bildung und Forschung, 2004.
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2.8 Methoden zur Strukturaufklarung
2.8.1 Symmetrie
2.8.1.1 Moleklilsymmetrie

Die Symmetrie eines Molekiils kann mit Symmetrieelementen beschrieben werden.
Ein Symmetrieelement gibt an, welche Symmetrieoperation ausgefiihrt werden soll.
Durch eine Symmetrieoperation wird ein Gegenstand mit sich selbst zur Deckung
gebracht. Nach Ausfiihrung einer Symmetrieoperation ist also die Lage eines Mole-
kiils nicht von der vor der Operation zu unterscheiden.

Es gibt fiinf Arten von Symmetrieelementen. Fiir Molekiile verwendet man die
Schonflies-Symbolik.

Drehachsen C,. Ein Molekiil wird um den Winkel 27r/n um diese Achse gedreht.

A7
l
Z=0

Die Identitdt I. Sie ist identisch mit der Drehachse C;. Natiirlich besitzen alle
Molekiile die Identitdt I, da alle Molekiile durch Drehung um 27 = 360° in sich
selbst iiberfithrt werden.

Spiegelebenen o. Alle Atome des Molekiils werden an dieser Ebene gespiegelt.

F F

\B/
H H "/|F\"
|

Inversionszentrum (Symmetriezentrum) i. Alle Atome des Molekiils werden an
einem Punkt, dem Inversionszentrum, gespiegelt.
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i
_ -
H F /D\o (|: c%&
\c C/ Sr —
= e
F | H %0//4| \0\
W i ﬁi \/l/
N

[Fe(CN)¢]*~ (vgl. Abschn. 5.15.5)

Drehspiegelachsen S,. Das Molekiil wird um 277/n um diese Achse gedreht und
an einer Ebene senkrecht zu dieser Achse gespiegelt. Sy ist identisch mit einer Spie-
gelebene, S, mit einem Inversionszentrum.

Sto

H
C/ Fe

S4 \H

(CsHs),Fe, Ferrocen (vgl. Abschn. 5.6), gestaffelte Form

Es gibt nicht beliebige Kombinationen von Symmetrieelementen, denn bestimmte
Kombinationen von Symmetrieelementen erzeugen neue Symmetrieelemente. Zum
Beispiel erzeugen zwei senkrecht aufeinander stehende Spiegelebenen eine zweizéih-
lige Achse (vgl. Abb. 2.134). Die begrenzte Anzahl der erlaubten Kombinationen
von Symmetricelementen nennt man Punktgruppen (Abb. 2.134). Die Bezeichnung

C, Cs
o
o o

o
o
S

N

T
0] 0 HT
(a) (b)

Abbildung 2.134 Beispiele fiir Punktgruppen

a) Die Punktgruppe, zu der SO, gehort, besitzt als Symmetrieelemente die Identitit I, eine
zweizihlige Achse C, und zwei Symmetrieebenen o.

b) Die Punktgruppe, zu der NH; gehort, besitzt als Symmetrieelemente die Identitit I, eine
dreizihlige Achse C; und drei Symmetrieebenen o.
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Tabelle 2.33 Wichtige Punktgruppen

Punktgruppe Symmetrieelemente Beispiele
C, ¢ 1 CHFCIBr
C2 I, C2 H202
Cyh Ciy = C I,o HOCI
CZV I, Cz, 20’V Hzo, C1F3, SOZ 5
Csy I, C3, 30y NH;, XeOs, S,05
Cyy 1, Cy4, 40, IFs, XeOF,, SF5CI
Coy I,Cy, ©o, NO, HCN
alle linearen Molekiile ohne i
Can Con I, Gy, oy, i trans-N,F,
(O I, C3, 0n, S3 B(OH);
Dpng Dag I, G, 2C%, 204, S4 SyNy, AssSy
Dsq I, G5, 3C5, 304, 1, Se Si;Hg
Duq I, C4, 4C5%, 40y, Sg Ss
Dun Doy I, G, 2C5, 20y, op, 1 C,Hy, ByHs
Day I, Gs, 3C5%, 30y, 0w, S3 BF;, PFs, [56H9]27
Dy I, C4, 4C5%, 4oy, 0y, 1, Sy XeF,, PtCly [R32C18]27
Dsy, I, Cs, 5C%, S0, 0y, Ss IF;
Den I, Cs, 6C%, 60, 0, 1, S¢ CeHs
Daon I, Cy, ©C5, 0,1 CO,, Hg,Cl, H,

alle linearen Molekiile mit 1
1, 4C3, 3C2, 6(7(_1, 3S4 SiF4, CH4, NI(CO)4
I, 3C4, 4C3, 6C/2, 3Uh, 60'd, i, 354, 4S6 SF(,
I, 6Cs, 10Cs, 15C5, 150,, i, 12819, 10Sg ~ B,Hi>

Ty Tetraeder
0O, Oktaeder
I, Ikosaeder

Die Drehachse C,, mit der hochsten Ordnung wird als Hauptachse bezeichnet. Spiegelebenen
senkrecht zur Hauptachse werden als Horizontalebenen (oy,) bezeichnet, Spiegelebenen, die die
Hauptachse enthalten, nennt man Vertikalebenen (0,) oder Diederebenen (04), wenn sie den
Winkel zwischen zwei zweizdhligen Achsen halbieren. Die Achsen C5 stehen senkrecht zur
Hauptachse und unter gleichen Winkeln zueinander.

Punktgruppe kommt daher, dass es bei jedem Molekiil einen Punkt gibt, dessen Lage
im Raum unverédndert bleibt, unabhéngig davon wie viel Symmetrieoperationen an
einem Molekiil ausgefiihrt werden.

Fiir die Beschreibung von Molekiilen und fiir die Diskussion ihrer Eigenschaften,
z. B. der Normalschwingungen (vgl. Abschn. 2.8.3), ist die Kenntnis ihrer Symmetrie
wichtig. In der Tabelle 2.33 sind die wichtigsten Punktgruppen, ihre Symmetrieele-
mente und Beispiele angegeben. Anhang 2 enthélt ein Schema mit dem die Punkt-
gruppen eines Molekiils ermittelt werden konnen.

2.8.1.2 Kristallsymmetrie
Symmetrieelemente des Kontinuums

Bei Kristallen gibt es acht verschiedene Symmetrieoperationen, mit denen die mak-
roskopischen Symmetrieeigenschaften beschrieben werden kénnen (Abb. 2.135). Da-
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4 6
m
Drehachsen Spiegelebene
vierzahlig sechszéhlig
4
Inversionszentrum Drehinversionsachse
(das Inversionszentrum erzeugt vierzahlig

eine parallele Gegenflache)

Abbildung 2.135 Symmetrieelemente des Kontinuums.

Es gibt acht Symmetrieelemente: 1, 2, 3, 4, 6, m, i, 4.
Die Drehinversionsachsen mit anderer Zihligkeit entsprechen:

1=i,2=m,3=3+i,6=3+m.

fiir wird die Symbolik von Hermann-Mauguin verwendet, wéhrend fiir Molekiile die
Schonflies-Symbolik benutzt wird. An Stelle der Drehspiegelung (Kombination aus
Drehung und Spiegelung) wird die Drehinversion (Kombination aus Drehung und
Inversion) verwendet.

Symmetrieelement Symbol Symmetrieoperation
Drehachse (Gyre) X Drehung um

einzihlig 1 360°

zweizihlig 2 180°

dreizéhlig 3 120°

vierzihlig 4 90°

sechszéhlig 6 60°
Spiegelebene m Spiegelung an einer Spiegelebene
Inversionszentrum i Spiegelung an einem Punkt
(Symmetriezentrum) (Symmetriezentrum)
Drehinversionsachse X

vierzahlig 4 Drehung um 90° und Spiegelung am

Inversionszentrum

Die moglichen Kombinationen der acht Symmetrieelemente fithren zu 32 Kristall-
klassen (Punktgruppen), die sich in ihrer makroskopischen Symmetrie unterscheiden.
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Symmetrieelemente des Diskontinuums

Ein Kristall besteht aus einem Raumgitter, in dem die Bausteine (Atome, Ionen,
Molekiile, komplexe Baugruppen) dreidimensional periodisch angeordnet sind. Um
die Symmetrie eines Raumgitters zu beschreiben, sind auler den acht Symmetrie-

Symmetrieelement Symbol Symmetrieoperation
Gleitspiegelebene c Gleitspiegelung = Spiegelung und Translation paral-
lel zur Spiegelebene
;'74—.0
+
CorTe®
.l
| e
XS
Schraubenachse Schraubung = Drehung und Translation in Richtung
der Drehungsachse
zweizéhlig 2,
.7 ,,,,,,,,
Translationsperiode 7
_._ R
Translation 7/2
._ __________
Drehung um 180° und Translation um /2
dreizdhlig 3, 3, PS o -
| ®
;. T
e 11/ 3
o— o— -
3, = Rechtsdrehung 3, = Linksdrehung
um 120° und Trans- um 120° und Trans-
lation um 7/3 lation um 7/3
vierzidhlig 4, Rechtsdrehung um 90° und Translation um t/4
4, Linksdrehung um 90° und Translation um t/4
sechszéhlig 6, Rechtsdrehung um 60° und Translation um 7/6

65 Linksdrehung um 60° und Translation um /6
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elementen des Kontinuums weitere acht Symmetrieelemente zu beriicksichtigen, bei
denen Drehung und Spiegelung mit einer Translation gekoppelt sind. Die Translation
ist von der GroBenordnung der Abstdande der Gitterbausteine, sie wird deshalb mak-
roskopisch nicht wirksam.

Bei der Schraubenachse 3, ist die Operation Rechtsdrehung um 240° und Transla-
tion um 2/3 - 7 identisch mit einer Linksdrehung um 120° und Translation um 7/3.

Die Schraubenachse 4, mit der Operation Drehung um 180° und Translation um
2/4 - v ist identisch mit einer zweizihligen Schraubenachse.

Die Schraubenachsen 6, und 6, sind identisch mit dreizdhligen Schraubenachsen
(31 und 3,), die Schraubenachse 65 mit einer zweizidhligen Schraubenachse (2).

Die moglichen Kombinationen der Symmetrieelemente des Raumgitters fithren
zu 230 Raumgruppen verschiedener Symmetrie. Sie teilen sich auf die 32 Kristallklas-
sen auf.

Translationsgitter (Bravais-Gitter)

Jedes Raumgitter erhidlt man durch Translation eines Translationsgitters nach drei
Raumrichtungen. Es gibt 14 verschiedene Translationsgitter (Abb. 2.136).

Ein Bravais-Gitter besteht aus einer Partikelsorte. Bei einer Verbindung entsteht
das Raumgitter durch Translation desselben Bravais-Gitters fiir die Komponenten
der Verbindung.

Beispiel: NaCl

Das Gitter von NaCl entsteht durch Translation je eines allseits flichenzentrierten
kubischen Bravais-Gitters fiir die Na*-Tonen und die Cl~-Ionen.

Kiristallsysteme

Bravais-Gitter, Raumgruppen und Kristallklassen sind sieben Kristallsystemen zuzu-
ordnen. Sie werden durch die Winkel und Achsabschnitte eines Koordinatensystems
festgelegt (Abb. 2.136).

Kristallsystem Achsabschnitte Winkel Bestimmungsgrofien
Kubisch a=b=c a=p=y=90° a

Hexagonal a#+c a=p=90°y=120° a,c
Rhomboedrisch a=b=c a=p=y+90° a, a

Tetragonal a=Db#c a=p=y=90° a, c
Orthorhombisch a#+b+c a=p=y=90° a, b, c

Monoklin a+b#c a=y=290°p*90° a, b, c,f

Triklin a#b+c a#+p #y+90° a, b,c,a, B,y
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kubisch
c
a
p é— b
a Y
p F a=b=c
a= ﬂ =y= 90°
hexagonal rhomboedrisch
c &
B N a3 o, ¢ @
b, ‘
v %
ag=aFcC
a=p=090°y=120° 4 =8 =4
P p 4 a # 90°
P
tetragonal c
a
p b
a b4
a=b#c
a=8=vy=290°
S B=v
orthorhombisch c
a
p é— b
a Y
P C F a#h#c
a=f=y=90°
monoklin triklin
¢ c
a
B b s\
¥ ;b
a a
a#zh#c P a#zhb#c
P c a=y=90° B #90° a#B#y+90°

Abbildung 2.136 Elementargitter (Bravais-Gitter).

Es gibt 7 primitive Gitter (Symbol P), bei denen nur die Ecken des Bravais-Gitters besetzt
sind. Sie gehoren zu den 7 Kristallsystemen. 3 Bravais-Gitter sind innenzentriert (Symbol I),
2 allseits flichenzentriert (Symbol F) und 2 basisflichenzentriert (Symbol C).
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Elementarzelle

Die Elementarzelle ist die kleinste geometrische Einheit eines Kristallgitters, durch
deren Translation das Gitter aufgebaut werden kann. Daher gentigt zur vollstindigen
Beschreibung des Gitters die Kenntnis der Elementarzelle. Man wihlt diejenige Ele-
mentarzelle mit der hochsten Symmetrie: moglichst senkrecht aufeinander stehende
Achsen, kleine und moglichst gleich grole Achsabschnitte (Abb. 2.137).

a

Abbildung 2.137 Mit beiden Elementarzellen (blau eingezeichnet) kann das Raumgitter

aufgebaut werden. Zur Beschreibung wihlt man zweckmifBig die linke kubische Elementar-
zelle mit der Gitterkonstante a.

Der Inhalt der Elementarzelle kann durch Angaben der Punktlagen x;, y;, z; der
Atome i in Einheiten der Achsabschnitte der Elementarzelle angegeben werden.

Beispiel: NaCl

S

11
1 1 1‘/ 22./
003 707
& = g
Punktlagen
'L i1 Na 000, 10, 104, 04}
000 1?00 Cl 5005 0505 005 11

Die Elementarzelle enthilt 4 Formeleinheiten NaCl. Die Atome in den Ecken
der Elementarzelle gehoren 8 Elementarzellen an, also zu 1 / 8 zur Elementarzelle,

entsprechend Atome auf den Fldchen zur Hélfte und Atome auf den Kanten zu
1/4.
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Die makroskopische Symmetrie eines Kristalls ist in der Symmetrie des Raumgit-
ters vorgegeben. Es gibt z. B. keine fiinfzdhligen oder achtzdhligen Elementarzellen,
da man daraus kein Raumgitter aufbauen kann. Es gibt daher — im Unterschied zu
Molekiilen — auch keine Kristalle mit fiinfzédhligen oder achtzédhligen Drehungs-
achsen.

2.8.2 Rontgenbeugung

Kristallebenen und ihre Orientierung

Man kann die Lage einer Kristallfliche durch das Verhiltnis der Achsabschnitte
im Koordinatensystem ma:nb:pc angeben, wobei a, b, ¢ die Gitterkonstanten der
Elementarzelle sind. m, n, p sind ganze Zahlen (Rationalititsgesetz). Das Rationali-
tatsgesetz folgt aus dem Raumgitteraufbau der Kristalle. Zur Kennzeichnung der

Kristallebenen werden die Reziprokwerte %a : %b : %c verwendet. Diese Reziprok-

werte werden Miller-Indizes (hkl) genannt (Abb. 2.138).

b
a
(010) (110) (111) (112)
1
Achsabschnitte oa:lb:ooc la:1b:ooc la:1b:1c 1a:1b:§c
Reziproke Achs- iazlb:ic 1a:1bic 1a:1b:1c 1a:1b:10
abschnitte o 1 o 11 11 1 1771 7%
Miller-Indizes (010) (110) (111) (112)
(hkl)

Abbildung 2.138 Indizierung von Kristallflichen.

Beugung an Kristallebenen

Da die Atomabstidnde im Kristallgitter in der Gro3enordnung der Wellenldngen von
Rontgenstrahlen liegen, wirken Kristalle wie dreidimensionale Beugungsgitter.

Die Beugung von Rontgenstrahlen an den Beugungszentren des Gitters fiithrt zu
einer Reflexion der Rontgenstrahlen an aufeinander folgenden Gitterebenen im
Kristall. Treffen die Rontgenstrahlen unter einem Einfallswinkel ¢} auf den Kristall,
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einfallende Strahlen
reflektierte
Strahlen

Y e _w oI

Abstand der
A ¥ ¢ Netzebene

Abbildung 2.139 Reflexion von Rontgenstrahlen an Netzebenen eines Kristallgitters. Da
AB = BC = d sin 9, ist die Wegdifferenz der an benachbarten Netzebenen reflektierten
Strahlen 2d sin 7). Die Bedingung der Reflexion ist also 2d sin ¢+ = nA, sonst erfolgt Auslo-
schung durch Interferenz.

dann kann eine Reflexion unter demselben Austrittswinkel erfolgen, wenn die Glei-
chung von Bragg erfiillt ist (Abb. 2.139).

ni =2dsin ¢ n=1273..

Die Wegdifferenz der an benachbarten Kristallebenen reflektierten Rontgenstrahlen
muss ein Vielfaches der Wellenlénge 1 betragen, sonst erfolgt Ausloschung der Strah-
lung durch Interferenz. Es wird also nur bei bestimmten Winkeln eine Reflexion er-
folgen.

Ersetzt man den Netzebenenabstand d ;) fiir die Kristallfliche (hkl) durch die
Gitterkonstante und die Miller-Indizes, erhilt man die quadratische Form der Bragg-
Gleichung fiir die sieben Kristallsysteme.

Beispiele:

Kubisch  dgyuy = 2

—_— . A2
/h2+ k2+12 smzﬁ =476l2(h2+ k2+ 12)

a 2 2
. A a
s1n20=4a2{h2+ k2+ (E) 12}

Tetragonal d ) =

R+ k4 (%)212

b

Ortho- 4 _ 1 5 2 2
Qubho-duy = — sinzﬂ=l{(h>+ (5)+ (1)
bisch \/(h) c(£+ (1) 4 \a ¢
Der Netzebenenabstand d ist abhingig von den Dimensionen der Elementarzelle. Je
niedriger die Symmetrie des Kristalls ist, umso komplizierter ist die Beziehung zwi-

schen d und (hkl). Beim monoklinen System hingt d von a, b, ¢ und 3 ab, beim
triklinen System von a, b, ¢, @, f und y (vgl. Abb. 2.136).
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Aufnahmeverfahren

Drehkristallverfahren. Ein Einkristall wird um eine festgelegte Richtung gedreht,
so dass nacheinander verschiedene Netzebenen zum einfallenden Rontgenstrahl in
Reflexionsstellung kommen. Die Rontgenstrahlung hat eine einheitliche Wellenldnge
(monochromatische Rontgenstrahlung). Jede Kristallfliche ergibt einen Beugungs-
punkt, der mit einem Detektor in einer zylindrischen Kammer registriert wird
(Abb. 2.140).

1. Schichtlinie
Flachen (hk 1)

Film

/

0. Schichtlinie
Hachenthko) | ® © ® O e e o

monochromatische |
Rontgenstrahlung

schematisches Beugungsbhild
einer Drehkristallaufnahme

Abbildung 2.140 Drehkristallaufnahme.

Dreht man einen kubischen Kristall um die Kante einer Wiirfelfldche, erhilt man senkrecht
zu dieser Richtung Reflexe, die von den Kristallebenen (k#k0) stammen. Die Reflexe liegen in
der Ebene des Primirstrahls (0. Schichtlinie). Die Reflexe von den Kristallflichen (hk1), (hk2)
usw. werden symmetrisch nach oben und unten abgebeugt. Man erhélt Reflexe auf Geraden
oberhalb und unterhalb der 0. Schichtlinie : 1. Schichtlinie mit den Reflexen /k1, 2. Schichtlinie
mit den Reflexen hk2 usw.

Laue-Verfahren. Auf einen feststehenden Kristall fillt polychromatische Ront-
genstrahlung. Fiir jede Netzebene ist in der Rontgenstrahlung die passende Wellen-
lange vorhanden, die die Braggsche Reflexionsbedingung erfiillt. Jede Netzebene
verursacht einen Beugungspunkt (Abb. 2.141).

Debye-Scherrer-Verfahren. Ein Kristallpulver wird mit monochromatischer Ront-
genstrahlung bestrahlt. Im Kristallpulver liegen viele kleine Kristillchen regellos ver-
teilt, so dass alle moglichen Kristallflichen ohne Drehung in Reflexionsstellung vor-
handen sind. Ein Kristallpulver verhélt sich wie ein Einkristall, der in sédmtliche
Raumrichtungen gedreht wird. Es entstehen Beugungskegel, die in einer zylindri-
schen Kammer Beugungsringe erzeugen (Abb. 2.142).
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polychromatische
Rontgenstrahlung

schematisches Beugungsbild
eines Laue-Diagramms

Abbildung 2.141 Laue-Aufnahme.

Die Richtung der einfallenden Rontgenstrahlung ist die Richtung der hexagonalen Achse des
Kristalls. Das Laue-Diagramm zeigt die hexagonale Symmetrie. Mit den Laue-Diagrammen
kann die Symmetrie eines Kristalls in ausgewihlten Kristallrichtungen erkannt werden.

Film

monochromatische

Rontgenstrahlung Primérstrahl

Kristallpulver
Kristallpulver

o )L e

m 3n 331
200 220 222 400 420 422

schematisches Debye-Scherrer-Diagramm von NaCl

Abbildung 2.142 Debye-Scherrer-Aufnahme.
Das Kristallpulver erzeugt fiir jede Kristallfliche einen Beugungskegel. Wo der Beugungs-

kegel den Film schneidet, wird ein Beugungsbild erzeugt.

Ziahlrohrinterferenzgoniometer-Verfahren. Die am Kristallpulver gebeugte Strah-
lung wird mit einem Zihlrohr registriert. Der Vorteil ist eine genaue Messung der
Intensitdten der Rontgenreflexe (Abb. 2.143).

Durch Vermessung der Rontgendiagramme konnen den Beugungsreflexen Netz-
ebenen zugeordnet werden (Indizierung). Fiir niedrigsymmetrische Kristalle ist die
Indizierung aus Pulveraufnahmen schwierig.
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Beispiel: NaCl
NaCl kristallisiert im kubischen Kristallsystem. Mit der quadratischen Form der
Bragg-Gleichung

2
sin®® = iz(h2+ K>+ 17)
da

kann mit a = 565 pm aus den gemessenen -Werten (hkl) berechnet werden (vgl.
Abb. 2.142 und 2.143).

200
Probe
— \
] ——\\
Rontgenrihre 220 400
i 311222
Il Il Il Il Il Il Il
Zahirohr 10°  20° 30° 40° 50° 60°—= 3
KX Zahlrohr-Interferenzgoniometer-Diagramm von NaCl

Abbildung 2.143 Strahlengang beim Zahlrohr-Interferenzgoniometer.

Die Probe (ebener Priaparatehalter, auf dem Kristallpulver aufgebracht ist) wird durch Drehen
in die Reflexionsstellung gebracht. Das Zihlrohr wird gleichzeitig mit doppelter Winkelge-
schwindigkeit gedreht. Die mit dem Zihlrohr gemessenen Intensititen konnen mit einem
Schreiber registriert werden.

Atomverteilung in der Elementarzelle

Zur Ermittlung der Struktur einer Verbindung berechnet man fiir ein Strukturmodell
mit einer angenommenen Atomverteilung in der Elementarzelle die Rontgenintensi-
titen und vergleicht sie mit den experimentell gefundenen. Bei geloster Struktur
konnen Bindungsabstdnde und Bindungswinkel errechnet werden.

Die Intensitét eines Rontgenreflexes Akl ist proportional dem Quadrat des Struk-
turfaktors Fj,,;

2
Lnki ~ Fha

Der Strukturfaktor F gibt das Streuvermogen der Elementarzelle an.

Fu = \/El: (AN + % (i By

A; = Zcos 2m (hx; + ky; + 1z;)
12

B; = Zsin 27 (hx; + ky; + z;)
12
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X;, Vi, 2; sind die Punktlagen der Atome i der Elementarzelle. f;, der Atomformfaktor,
gibt das Streuvermogen des Atoms i an. Das Streuvermogen ist linear proportional
der Zahl der Elektronen, also proportional der Ordnungszahl Z. Schwere Atome
tragen also stdrker zur Intensitit bei als leichte Atome. Daraus ergeben sich zwei
wichtige Folgerungen fiir die Rontgenstrukturanalyse. Im PSE benachbarte Atome
sind rontgenographisch nicht zu unterscheiden. Die Position leichter Atome — vor
allem von Wasserstoff — kann rontgenographisch nicht genau bestimmt werden.
Dies ist mit der Neutronenbeugung maoglich (vgl. Abschn. 5.3).

Wenn die Elementarzelle ein Symmetriezentrum besitzt, vereinfacht sich der
Strukturfaktor.

Fu = ?fiAi
Fiy = Z fi cos 27 (hx; + ky; + Iz;)

Beispiel: NaCl

NaCl kristallisiert kubisch. Die Elementarzelle enthélt 4 Formeleinheiten NaCl.
Die Atomkoordinaten x;, y; z; sind (s. oben):

Na 000 110 105 03
Cl 300 050 005 33

N =
[STE ST

_ h . k h, 1 k1
Ana = c0s 0 + cos 27 <2 +2) +cos2m (2 +2> +cos2xm (2 +2>
Wenn hkl gemischte Zahlen sind, werden die Glieder abwechselnd +1 und —1.
Wenn alle ikl gerade oder alle ungerade sind, werden alle Glieder +1.

Es ist also An, = 0 fiir hkl gemischt
Ana = 4 fiir hkl alle gerade oder alle ungerade.
Ac) = cos2m L + cos2m s + cos2m J + cos2m d A
2 2 2 2
Wenn hkl gemischte Zahlen sind, werden 2 Glieder +1, 2 Glieder —1. Wenn hkl

alle gerade sind, werden alle Glieder +1. Wenn hk!/ alle ungerade sind, werden
alle Glieder —1.

Es ist also Ac) = 0 fiir hkl gemischt
Acq = +4 fiir hkl alle gerade
Ac = —4 fiir hkl alle ungerade

Fiir den Strukturfaktor erhilt man:

Alle Reflexe mit gemischten Indizes sind ausgeloscht.
Fr = 4(fna + fa) gilt, wenn alle Indizes gerade sind.
Fri = 4(fna — fon) gilt, wenn alle Indizes ungerade sind.

Das Diagramm von NaCl (s. oben) stimmt damit tiberein. Es treten keine Reflexe
mit gemischten Indizes auf. Die Reflexe 200, 220, 222, 400 sind intensiver als 111,
311, 331.



250 2 Die chemische Bindung

Fiir die Berechnung der Intensitdt miissen weitere Faktoren beriicksichtigt werden.
Flachenh&ufigkeitsfaktor: Er berticksichtigt die Haufigkeit, mit der eine bestimmte
Fliche in Reflexionsstellung kommt, z.B. bei Pulveraufnahmen 6 Wiirfelfldchen,
8 Oktaederfliachen. Temperaturfaktor: Mit steigender Temperatur erfolgt eine Inten-
sitditsverminderung. Absorptionsfaktor: In Abhidngigkeit von der verschiedenen
Weglinge, die ein abgebeugter Rontgenstrahl im Kristall zuriicklegt, erfolgt eine
Schwichung der Intensitdt durch Absorption. Weitere Korrekturfaktoren sind der
Lorentz- und der Polarisationsfaktor.

2.8.3 Schwingungsspektroskopie
Normalschwingungen

Schwingungen sind Molekiilbewegungen, bei denen sich Bindungsabstdnde und Bin-
dungswinkel periodisch mit der Schwingungsfrequenz &ndern. Bei Normalschwin-
gungen bewegen sich alle Atome des Molekiils mit gleicher Frequenz und gleicher
Phase, sie gehen also gleichzeitig durch die Gleichgewichtslage und durch die Lage
maximaler Amplitude. Die maximalen Amplituden sind fiir verschiedene Atome ver-
schieden grof.

Ein Molekiil mit N Massenpunkten hat 3 N Freiheitsgrade, da jeder Massenpunkt
drei Raumkoordinaten besitzt, die fiir die N Massenpunkte unabhingig voneinander
sind. Drei Freiheitsgrade entfallen auf Translationen in x-, y- und z-Richtung, drei
weitere auf Rotationen. Die Anzahl der Schwingungsfreiheitsgrade ist n = 3N — 6
bzw. n = 3N — 5 fiir lineare Molekiile, da es bei diesen keinen Rotationsfreiheits-
grad in Richtung der Molekiilachse gibt. Die Gesamtbewegung eines schwingenden
Molekiils kann also durch eine Uberlagerung von 3N — 6 bzw. 3N — 5 Normal-
schwingungen dargestellt werden. Man unterscheidet nach der Schwingungsform:

Valenzschwingungen v. Es dndern sich nur die Bindungslédngen.

-~

Ebene Deformationsschwingungen J. Es dndern sich die Bindungswinkel, die
Atomabstidnde bleiben konstant.

Deformationsschwingungen aus der Ebene y. Ein Atom schwingt durch eine von
(mindestens) 3 Nachbaratomen gebildete Ebene.
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Torsionsschwingungen t. Der Winkel zwischen zwei Ebenen, die eine Bindung
gemeinsam haben, verdndert sich.

+ —

Im Allgemeinen haben die Schwingungsformen die Frequenzfolge v > 6 > y >
7. Man unterscheidet nach dem Symmetrieverhalten:

Symmetrische Schwingungen (Index s). Die Symmetrie des Molekiils bleibt beim
Schwingungsvorgang erhalten.

Antisymmetrische Schwingungen (Index as). Wihrend des Schwingungsvorgangs
dndert sich die Symmetrie des Molekiils.

In der Abb. 2.144 sind die Normalschwingungen von CO, und SO, dargestellt.

Die Energie der Molekiilschwingungen ist gequantelt. Abb. 2.145 beschreibt den
Potentialverlauf eines anharmonisch schwingenden Molekiils. Der Abstand zwischen

e ———O—@% i—?—ié
+ — +
(a) @ +—=O——@ vy e—(O— @96
SO,
b e ﬁ\ o’ f\-\ /\‘
Vs Vas Os

Abbildung 2.144 a) Normalschwingungen von CO,.

Als lineares Molekiil hat CO, n = 3N — 5 = 4 Normalschwingungen. Bei der symmetrischen
Valenzschwingung v, verkiirzen oder verlingern sich die C—O-Bindungen gleichzeitig. Die
Molekiilsymmetrie verdndert sich nicht. Bei der antisymmetrischen Valenzschwingung v, ver-
kiirzt sich eine der Bindungen, wéahrend sich die andere verldngert. Dadurch veridndert sich
die Molekiilsymmetrie. Bei der Deformationsschwingung ¢ dndert sich der O—C—O-Bin-
dungswinkel. Die beiden Deformationsschwingungen lassen sich durch 90°-Drehung des Mo-
lekiils um die Molekiilachse ineinander iiberfiihren. Sie sind daher entartet.

b) Normalschwingungen von SO,.

Als nichtlineares dreiatomiges Molekiil hat SO, n = 3N — 6 = 3 Normalschwingungen. Es
gibt eine symmetrische Valenzschwingung v, eine asymmetrische Valenzschwingung v, und
eine symmetrische Deformationsschwingung o.
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|
Schwingungsniveaus
@
<
2 V=5 D°
3
5 V=4
s _
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o
= V=2
V=1
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V=0 tEo
[ f

Abstand der schwingenden Atome —— r

Abbildung 2.145 Potentialverlauf eines anharmonischen Oszillators.
re = Gleichgewichtsabstand der Atome, V' = Schwingungsquantenzahlen, £, = Nullpunkts-
energie, D° = Dissoziationsenergic = Bindungsenergie (vgl. S. 126)

zwei Quantenzustinden benachbarter Schwingungsniveaus wird mit wachsender
Energie immer kleiner, bis die Dissoziationsenergie des Molekiils erreicht ist.

Anregung von Normalschwingungen

Die Schwingungsfrequenzen eines Molekiils konnen mit zwei verschiedenen spektro-
skopischen Methoden bestimmt werden: Infrarot-Spektroskopie und Raman-Spekt-
roskopie.

Bei der IR-Spektroskopie wird durch Absorption eines Lichtquants £ = hvy,
eine Grundschwingung angeregt, das Molekiil geht vom Schwingungszustand V = 0
in den Schwingungszustand V = 1 iiber (Abb. 2.146). Anregungen in Quantenzu-
stinde mit V' > 1 fiihren zu Oberschwingungen, deren Anregungswahrscheinlichkei-
ten und Intensitdten wesentlich geringer sind.

Zur Aufnahme eines IR-Spektrums wird die Probe mit polychromatischer Strah-
lung bestrahlt, deren Energie im IR-Bereich liegt (Abb. 2.147). Durch Intensitétsver-
gleich mit einem Referenzstrahl werden die Frequenzwerte der absorbierten Strah-
lung bestimmt.

Bei der Raman-Spektroskopie bestrahlt man die Probe mit energiereichen Quan-
ten, die von den Molekiilen nicht absorbiert werden kénnen. Die Wechselwirkung
fiihrt zu drei Effekten (Abb. 2.148).

Elastische Stofe der eingestrahlten Photonen mit der Frequenz v fiihren zu einem
angeregten Zustand, der sofort wieder in den Grundzustand (V = 0) iibergeht. Die
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E Absorpionsbande
2 V=1 —7— @
5 2
i} P aVaVau thib §
Vo— g |
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Abbildung 2.146 Entstehung einer IR-Bande.
EnergieE  107* 1072 100 102 10 108 108 10' J/mol
f f f f f f f f
Frequenzv  10° 108 10" 10" 10" 10 10" 102 Hz
f f f f f f f !
Wellenldnge 4 10? 10° 1072 107 1078 1078 10710 1072 m
f f f f i Ii f f !
Wellenzahl 7 100 10" 107 10° 10|4 em™
1 1 1 1
I T T T
Radio- Kurz- Mikro-| Infrarot- Uv- Rontgen- Gamma-
wellen wellen wellen Strahlen ) Strahlen| Strahlen Strahlen
|

sichtbares Licht
Schwingungs-
spektrum

Abbildung 2.147 Bereich der Schwingungsspektren im elektromagnetischen Spektrum
E=hv=hc%=hc17

Energie des Molekiils dndert sich nicht, die Strahlung wird als Streustrahlung der
gleichen Frequenz v, abgegeben (Rayleigh-Strahlung).

Durch inelastische Stoe der Photonen erfolgen Energiednderungen des Molekiils
und der Photonen. Fillt das Molekiil nicht in den Grundzustand, sondern in den 1.
angeregten Zustand (V' = 1) zuriick, so ist die Energie der abgestrahlten Photonen
um die Energie des Ubergangs V = 0 nach V = 1 vermindert: hvgores = hvg — vy,
(Stokes-Linie).

Wird ein Molekiil angeregt, das sich im 1. angeregten Zustand (V = 1) befindet
und féllt dieses in den Grundzustand zuriick, so hat das gestreute Photon eine um die
Ubergangsenergie V = 0 nach V = 1 erhohte Energie, hvangi.siokes = Vo + Avyip
(Anti-Stokes-Linie).
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Abbildung 2.148 Entstehung von Raman-Banden.

Man misst die intensiveren Stokes-Linien. Die Schwingungsenergie wird relativ
zur Anregungsenergie gemessen: hvyy, = hvy — hVsiokes Sie entspricht der IR-Ab-
sorptionsenergie hvy;,. Bei der Raman-Spektroskopie werden die Schwingungen mit
monofrequenter Strahlung angeregt (z. B. mit einem He-Ne-Laser: 1 = 632,8 nm;
7 =15802cm ).

Kraftkonstanten

Wenn in einem zweiatomigen Molekiil AB der Gleichgewichtsabstand der Atome A
und B durch eine duBlere Krafteinwirkung um Ar verdndert wird, dann tritt eine
riicktreibende Kraft

F=f-Ar

auf (Gesetz von Hooke). Der Proportionalititsfaktor f heiit Kraftkonstante. Fiir
zweiatomige Molekiile gilt

~2

14 —1

— (N cm
Us ( )

- . 10~7
fag = 5,89 - 10 i
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v ist die Wellenzahl der Schwingung in cm ™!, ua, ug sind die Reziprokwerte der
relativen Atommassen A,. f kann bei Kenntnis der Massen der Atome durch Mes-
sung der Schwingungswellenzahl v bestimmt werden. Die f~-Werte variieren von 1 bis
30 N cm . Die Kraftkonstante f ist eine fiir die Bindungsstirke kovalenter Bindun-
gen charakteristische Grof3e.

Die Kraftkonstanten von Mehrfachbindungen sind hoher als die von Einfachbin-
dungen. Bei vergleichbaren Bindungen verhalten sich die Kraftkonstanten von Ein-,
Zwei- und Dreifachbindungen anndhernd wie 1:2:3.

Beispiel:
H;C—CH; H,C=CH, HC=CH
finNem™ ! 45 9.8 15,6

Aus den Kraftkonstanten konnen daher Bindungsordnungen berechnet werden.
Beispiel:
CO, CO NO;5 SO, SO;
Bindungsordnung 2,38 2,76 1,20 2,00 2,05

Die Kraftkonstanten dndern sich mit dem Hybridisierungszustand. f wéchst mit zu-
nehmendem s-Charakter.

Beispiel:

Hybridisierung Molekiil fepin Nem ™!
p CH-Radikal 4,09

sp® CH, 4,95

sp? CH, 5,12

Sp GH, 5,90

In der Tabelle 2.34 sind die f~Werte einiger zweiatomiger Molekiile angegeben.

Tabelle 2.34 Kraftkonstanten f einiger zweiatomiger Molekiile

Molekiil finNcm~! Molekiil fin N cm~!
Hg " 1,69 HI 2,92
L 1,60 HBr 3,84
IBr 1,98 HCI 481
ICl 2,35 HF 8,87
Br, 2,36 0, 11,41
BrCl 2,77 NO 15,48
cl, 320 CN- 16.41
CIF 4,34 CO 18,56
F, 445 N, 2239

H, 5,14 NO™* 25,06
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Kraftkonstanten konnen auch fiir mehratomige Molekiile bestimmt werden. Thre
Berechnung ist aber meist schwierig.

Molekiilsymmetrie

Nicht jede Normalschwingung fiihrt im IR- oder Raman-Spektrum zu einer Bande.
Entartete Schwingungen (Abb.2.144) besitzen dieselbe Energie, also dieselbe
Schwingungsfrequenz und ergeben im Schwingungsspektrum nur eine Bande.

Eine Schwingung ist nur dann IR-aktiv (fithrt zu einer IR-Bande), wenn sich im
Verlauf der Schwingung das Dipolmoment u (vgl. S. 130) des Molekiils dndert.

Eine Schwingung ist nur dann Raman-aktiv, wenn sich beim Schwingungsvorgang
die Polarisierbarkeit a (vgl. S. 169) dndert.

Daraus folgen die Auswahlregeln. Totalsymmetrische Schwingungen sind Raman-
aktiv und ergeben die intensivste Raman-Linie. Hat das Molekiil ein Symmetriezent-
rum (vgl. S. 236, 238), dann sind alle dazu symmetrischen Schwingungen IR-verbo-
ten, alle dazu antisymmetrischen Schwingungen Raman-verboten (Alternativverbot).
IR-Spektroskopie und Raman-Spektroskopie ergénzen sich.

Molekiile desselben Formeltyps und derselben Symmetrie besitzen die gleichen
Normalschwingungen. Die IR- und Raman-Aktivitdt der Normalschwingungen ist
typisch fiir die Symmetrieeigenschaften des Molekiils. Aus den Schwingungsspektren
erhélt man daher nicht nur Informationen iiber den Bindungsgrad, sondern auch
iiber die Molekiilgeometrie.

Beispiele:
Molekiiltyp AB3

Normalschwingungen fiir trigonal-planare Molekiile

Ao

Symmetrische Deformations- Antisymmetrische Deformations-
Valenzschwingung v,  schwingung y Valenzschwingung v,  schwingung ¢
zweifach entartet zweifach entartet

Bandenlagen v in cm ™! Kraftkonstanten fin N cm ™!
VS y VﬂS 6

BF; 888 691 1454 480 7,29

CO? 1063 880 1415 680 7,61

NO; 1050 830 1390 720 7,96

SO; 1068 496 1391 529 10,35

Ra IR IR Ra IR Ra




Normalschwingungen fiir pyramidale Molekiile

,;/ﬁﬁ/y

Symmetrische

Valenzschwingung v

Deformations-
schwingung y
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Antisymmetrische
Valenzschwingung v,
zweifach entartet

Deformations-
schwingung o (e)
zweifach entartet
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Bandenlagen v in cm !

Kraftkonstanten fin N cm™

VS y VE\S 6(6)
NF, 1031 642 907 497 435
SO3~ 967 620 933 469 5,52
ClO; 932 613 982 479 587
XeO, 780 344 833 317 5,57
IRRa IRRa IRRa IR Ra

Molekiiltyp AB,

Normalschwingungen fiir lineare Molekiile (Abb. 2.144)

Bandenlagen v in cm ™

1

Kraftkonstanten fin N cm™

Vg o) Vas
N5 1344 647 2036 13,15
CS, 658 397 1533 7,67
XeF, 515 213 557 2,83
Ra IR IR

Normalschwingungen fiir gewinkelte Molekiile (Abb. 2.144)

Bandenlagen v in cm ™

1

Kraftkonstanten fin N cm™

v o Vas
05 1110 701 1042 5,70
SO, 1151 518 1362 10,02
NO, 1323 827 1269 7,73
CLL,O 640 300 686 2,92
Ra IR Ra IR Ra IR

Nur bei linearen Molekiilen mit Symmetriezentrum gilt das Alternativverbot.
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Molekiiltyp AB4

Die zahlreichen tetraedrischen Molekiile haben 4 Normalschwingungen, planare Mo-
lekiile 6 Normalschwingungen.

Gruppenfrequenzen

Bestimmte Bindungen oder Atomgruppierungen konnen weitgehend unabhéngig
schwingen, auch wenn sie in ein groeres Molekiil eingebaut sind. Dies ist dann der
Fall, wenn sich das Strukturelement entweder durch die Atommassen oder durch die
Kraftkonstanten wesentlich von den iibrigen Teilen des Molekiils unterscheidet. Die
Schwingungen sind also vom Rest des Molekiils weitgehend unabhéngig, ihre Fre-
quenzen liegen in einem engen, charakteristischen Frequenzbereich. Dies ermoglicht
eine Identifizierung einzelner Strukturelemente und die Klassifizierung unbekannter
Substanzen nach ihren funktionellen Gruppen.

Beispiele (Wellenzahlen in cm—!):

=>C=0 1705-1740 —C=N 2240-2260 =C—H 2840-2980
=>C=N—  1640-1690 —C=C— 2100-2260 >N—H 3300-3500
=>C=C 16201680 —O—H 3590-3650

—N=N—  1570-1630

Kiristallgitter

Bei vielen kristallinen Verbindungen sind an den Schwingungen alle Gitteratome
beteiligt und nicht nur bestimmte Baugruppen des Gitters. So findet man z. B. bei
Spinellen vier IR-Banden, die zu Gitterschwingungen gehoren. Es kann nicht zwi-

@® V Nb,Ta
O Cu Vas (NDSZT v(TaS,)
S, Se, Te |_|_,

500 400 300

—— CITI_]

Abbildung 2.149 a) Elementarzelle der Sulvanit-Struktur. Nur die umrandeten Anionen
liegen innerhalb der Elementarzelle.

b) IR-Spektrum des Sulvanitmischkristalls CusNbsTaysS, im Bereich 300—500 cm™!. Die
antisymmetrischen Valenzschwingungen der NbS,- und TaS,-Tetraeder treten nebeneinander
auf. Thre Lage ist die der Endkomponenten Cu;NbS, und Cu;TaS,.
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schen Schwingungen der tetraedrisch bzw. oktaedrisch koordinierten Metallatome
unterschieden werden.

Gibt es in Gitterverbindungen Baugruppen, die im Gesamtgitter abgegrenzt sind,
z.B. komplexe Ionen, ist eine Zuordnung von Normalschwingungen zu diesen Bau-
gruppen moglich. Ein interessantes Beispiel ist das Sulvanitgitter. Sulvanite sind Ver-
bindungen der Zusammensetzung CusMX,; (M = V, Nb, Ta; X = S, Se, Te). Sie
kristallisieren kubisch, sowohl die Cu- als auch die M-Atome sind tetraedrisch von
Anionen umgeben (Abb. 2.149a). Die Kraftkonstanten M—X liegen im Bereich
1,6—2,6 N cm~ !, die von Cu—X zwischen 0,3 und 0,6 N cm ~!. Da die Kraftkonstan-
ten sehr unterschiedlich sind, gibt es nahezu isolierte Valenzschwingungen der tetra-
edrischen MX,-Gruppen. In den Mischkristallen CusM, M| _,X, treten die in den
Endgliedern gefundenen Banden der Valenzschwingungen in nahezu unverdnderter
Lage nebeneinander auf (Abb. 2.149b).

2.8.4 Kernresonanzspektroskopie
Kernresonanz
Atomkerne, die eine ungerade Anzahl Protonen oder Neutronen oder eine ungerade
Anzahl beider enthalten, besitzen einen Kernspin. Er betragt % I(I+1). hist die
Planck-Konstante, / die Kernspinquantenzahl. Sie kann die Werte 0, 1/2, 1, 3/2, 2.
9/2 annehmen. Kerne mit / = 0, die keinen Spin besitzen, sind solche, die eine
gerade Anzahl Protonen und Neutronen enthalten.

Ist I > 0, so erzeugt der Spin des Atomkerns ein Magnetfeld, die Kerne besitzen

ein magnetisches Moment. Die magnetischen Kernmomente werden in Einheiten
des Kernmagnetons ux angegeben.

eh

g =
dmmgc

e Elementarladung, ¢ Lichtgeschwindigkeit, m, Protonenmasse. Kernmagnetische
Momente sind um mehrere GroBenordnungen kleiner als die magnetischen Mo-
mente der Elektronen. Sie liegen im Bereich —2.,1 uk bis 5,5 ux. Wegen der 1836mal
groBeren Masse des Protons gegeniiber dem Elektron besteht zwischen dem
Bohr’schen Magneton (vgl. Abschn. 5.1.2) und dem Kernmagneton die Bezichung
ug = 1836 ux.

In einem &uBeren Magnetfeld konnen sich die magnetischen Kernmomente in
21 + 1 Richtungen zum duBeren Feld einstellen (vgl. S. 43). Fiir einen Kern mit / =
1/2 gibt es zwei Einstellmoglichkeiten zum duBeren Feld, parallele oder antiparallele
Ausrichtung der Kernmomente. Ist das Kernmoment parallel zum duferen Feld aus-
gerichtet, ist der Zustand energiedrmer als bei der antiparallelen Ausrichtung
(Abb. 2.150). Die Energiedifferenz zwischen beiden Zustinden ist proportional zur
GrofBe des duBeren Feldes. In einem Magnetfeld der Induktion 1 Tesla (vgl. Abschn.
5.1.1) betrigt z. B. die Aufspaltung fiir 'H-Kerne 0,016 J.
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Ho I:—%
Komponente des {
magnetischen Moments 4y °
in Feldrichtung | =) E=hv
g
1
- 2

Stérke des Magnetfeld Hy—=

Abbildung 2.150 Ausrichtung der magnetischen Kernmomente von Kernen mit / = 1/2 in
einem dufleren Feld. Es gibt zwei Zustidnde unterschiedlicher Energie, deren Energiedifferenz
mit der GroBe des duBeren Feldes linear zunimmt. Durch Quanten geeigneter Frequenz er-
folgt Anregung (kernmagnetische Resonanz). Bei einem dufleren Feld von 1 T (T = Tesla)
liegen die Frequenzen im MHz-Bereich.

Durch Aufnahme eines Quants geeigneter Frequenz kann ein Molekiil vom ener-
giearmen Zustand in den energiereichen Zustand ilibergehen. Betrdgt das duBere
Feld 1 Tesla, dann ist die Anregungsfrequenz fiir 'H-Kerne 42,58 - 10° Hz. Auch fiir
andere Kerne ist bei gleichem &duflerem Feld der Frequenzbereich zur Anregung
1-50 MHz.

Bei der Aufnahme eines Kernresonanzspektrums (NMR-Spektrum, nach nuclear
magnetic resonance) wird in einem Hochfrequenzgenerator elektromagnetische
Strahlung konstanter Frequenz erzeugt und die Feldstirke des dulleren Feldes konti-
nuierlich geédndert, bis Resonanz erfolgt. Der Energieverlust durch die Resonanz
wird als Absorptionspeak registriert.

Die fiir die NMR-Spektroskopie wichtigsten Kerne sind 'H, 13C, F, 3P, 15N, 2°Si
(I=1/2),"N({=1),"B{ =3/2).

Die Bedeutung der Kernresonanzspektroskopie fiir die Strukturchemie beruht im
Wesentlichen auf zwei Effekten, der chemischen Verschiebung und der Spin-Spin-
Kopplung.

Chemische Verschiebung

Die Resonanzfrequenz eines Kerns ist von der Feldstirke am Ort des Kerns abhén-
gig. Diese ist jedoch nicht genau identisch mit der Feldstdrke des du3eren magneti-
schen Feldes H,. Die den Atomkern umgebende Elektronenwolke schirmt das &du-
Bere Feld ab. Das am Kernort wirksame Feld Hy ist also geschwécht.

HK:Ho(l_U)

o, die Abschirmungskonstante, hat Werte zwischen 1072 und 107>, Wegen der Ab-
schirmung ist eine groBere Feldstirke des duBeren Magnetfeldes (chemische Ver-
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schiebung) notwendig, damit Resonanz erfolgt. Chemisch unterschiedliche Atome
fiilhren zu unterschiedlichen chemischen Verschiebungen. Nur dquivalente Atome
ergeben die gleiche Signallage. Die Intensitit der Resonanzsignale gibt Information
tiber die Anzahl dquivalenter Atome.

Um einen von der Feldstirke und der Resonanzfrequenz unabhingigen Maf3stab
fiir die Verschiebung der Resonanzlinien zu erhalten, wird die chemische Verschie-
bung durch einen dimensionslosen Parameter 6 angegeben.

v — V 6
o = Probe St 10
Vst

vs, ist die Frequenz einer Vergleichssubstanz. Fiir die "H-NMR-Spektroskopie ver-
wendet man Si(CH3),, fiir die '"F-NMR-Spektroskopie CCI;F und fiir die 3'P-NMR-
Spektroskopie 85 % H;PO,. Positive -Werte bedeuten, dass die Verschiebung ge-
geniiber der Bezugssubstanz in Richtung kleinerer Feldstirken (hohere Frequenzen)
des duBleren Feldes erfolgt.

Beispiel:
In der Abb. 2.151a ist die chemische Verschiebung der H-Atome fiir Ethylalkohol
C,HsOH dargestelit.

OH CH, CH;
CH;

(a) Ho (b) Hp —

OH CH,

Abbildung 2.151 a) Das 'H-NMR-Spektrum von C,HsOH mit geringer Aufldsung zeigt
keine Spin-Spin-Kopplung, sondern nur die unterschiedliche chemische Verschiebung der
dquivalenten H-Atome der OH-, der CH,- und der CH;-Gruppe.

b) Das Spektrum bei mittlerer Auflosung zeigt die Spin-Spin-Kopplung zwischen der CH,-
und der CH;-Gruppe. Sie fiihrt fiir die H-Atome der CH,-Gruppe zu 4 Linien mit den relati-
ven Intensitdten 1:3:3:1, fiir die H-Atome der CH;-Gruppe zu 3 Linien mit den relativen
Intensitidten 1:2:1.

Je elektronegativer der Bindungspartner von Wasserstoff ist, umso weniger wird das
Proton abgeschirmt, das Resonanzsignal verschiebt sich zu kleineren Feldstarken.
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Spin-Spin-Kopplung

Das auf einen Kern A wirkende Magnetfeld wird durch den Spin eines benachbarten
Atoms (das nicht mit A dquivalent ist) beeinflusst. Besitzt das Nachbaratom B den
Kernspin / = 1/2, fijhren die beiden moglichen Spineinstellungen und das daraus
resultierende Magnetfeld zu einer Schwichung oder Verstdarkung des Feldes am Kern
A und das Resonanzsignal spaltet in zwei intensitdtsgleiche Linien auf, da beide
Spinanordnungen gleich wahrscheinlich sind.

Hat auch das A-Atom den Kernspin / = 1/2, dann fiihrt die Spin-Spin-Kopplung
auch zu einer Aufspaltung der Resonanzlinie des Atoms B.

Beispiel: OPCLF

3TP-NMR-Spektrum 9F-NMR-Spektrum
Aufspaltung auf Grund Aufspaltung auf Grund
der Spineinstellungen der Spineinstellungen
——+ <« derF-Kerne —— «—— der P-Kerne
Ho Ho

Hat Atom A zwei Nachbaratome mit dem Kernspin / = 1/2, die dquivalent sind,
dann fithrt die Spin-Spin-Kopplung zur Aufspaltung des NMR-Spektrums in drei
Linien mit den relativen Intensitidten 1:2:1. Bei drei dquivalenten Nachbaratomen
besteht das Spektrum aus 4 Linien mit den relativen Intensitdten 1:3:3:1.

Beispiele: 3'P-NMR-Spektren

OPF,CI OPF3
Aufspaltung auf Grund Aufspaltung auf Grund
der Spineinstellungen der Spineinstellungen
der F-Kerne der F-Kerne

—_— —_— - —_— —_— -— -
- - - —_— —_— - -~
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Die Multiplizitdten und relativen Intensitidten der durch Spin-Spin-Kopplung von
n #quivalenten Nachbarkernen mit / = 1/2 verursachten Multipletts enthilt die
folgende Ubersicht.

n Multiplizitit Relative Intensitét
1 2 1:1

2 3 1:2:1

3 4 1:3:3:1

4 5 1:4:6:4:1

5 6 1:5:10:10:5:1

Allgemein gilt fiir die Multiplizitiat 2In + 1.

Das NMR-Spektrum von C,HsOH mit mittlerer Auflosung (Abb. 2.151b) besteht
auf Grund der Spin-Spin-Kopplung aus einem Singulett, einem Triplett und einem
Quartett.

Weitere Beispiele:

P4S3 P4OGS4

S/P\\S
A It :
P<V //P\

0] (0]
¢ |
S/P\\O //P%S
0 O///P\o
S
Ho

Es gibt zwei verschiedene P-Atome. Es gibt nur eine Resonanzlinie. Alle
Das NMR-Spektrum stimmt mit der P-Atome sind entsprechend der ange-
angegebenen Struktur tiberein. gebenen Struktur dquivalent.

Den gleich grofen und vom dulleren Magnetfeld unabhédngigen Frequenzabstand
zwischen den Linien eines Multipletts bezeichnet man als Kopplungskonstante J. Sie
nimmt schnell mit der Entfernung zwischen den koppelnden Atomen ab, so dass man
auch daraus Informationen iiber die Molekiilgeometrie erhilt. Die grole P-H-Kopp-
lungskonstante des 3!P-NMR-Spektrums von HPO3;~ entspricht z. B. der Struktur

(O lO’
H— ﬁ — O™ und nicht der denkbaren isomeren Struktur H—O—P—0O~

0)
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Kernspin-Tomographie

Die Kernresonanzspektroskopie wird in der medizinischen Diagnostik angewendet.
Bei der Kernspin-Tomographie werden durch ein starkes Magnetfeld die 'H-Kerne
des untersuchten Gewebes ausgerichtet und nach einem kurzen Hochfrequenzpuls
wird mit der abgegebenen elektromagnetischen Strahlung das Gewebe abgebildet.
Es konnen ohne Strahlenbelastung Details sichtbar gemacht werden, die mit der
Rontgendiagnostik nicht erfasst werden (vgl. Abschn. 1.3.1 und 5.10.5).

2.8.5 Photoelektronenspektroskopie

XPS, ESCA, UPS

Durch Ionisierung mit Photonen konnen Elektronen aus inneren Schalen, duflere
Elektronen aus der Valenzschale oder aus Molekiilorbitalen entfernt werden. Misst
man die kinetische Energie Ey;, dieser Elektronen, dann kann man bei bekannter
Photonenenergie Av die Bindungsenergie £y der Elektronen berechnen.

Eyin = hv — Eg

Um die fest gebundenen Rumpfelektronen zu entfernen, sind Rontgenstrahlen erfor-
derlich. Man verwendet anndhernd monochromatische Rontgenstrahlung (Linien-
breite 1—2eV), meist die K,-Linien von Mg (1254eV) und Al (1487eV) (vgl
Abschn. 1.4.9). Diese Technik wird Rontgen-Photoelektronen-Spektroskopie (XPS)
genannt. Da damit Elemente identifiziert werden konnen, wird sie auch als Elektro-
nenspektroskopie fiir die chemische Analyse (ESCA) bezeichnet.

Die weniger fest gebundenen (kleiner als etwa 40eV) Elektronen der Valenz-
schale, der Molekiilorbitale und der Energiebidnder konnen bereits durch ultravio-
lette Strahlung entfernt werden. Man verwendet Heliumemissionslinien der Uber-
ginge He 1s' 2p' — He 1s? (21,22 eV; He(I)) und He™* 2p! — He™ 1s! (40,8¢eV;
He(II)). Diese Technik wird Ultraviolett-Photoelektronen-Spektroskopie (UPS) ge-
nannt. Der Vorteil der Verwendung energiedrmerer Photonen ist eine hohere Auflo-
sung (ca. 0,02eV), so dass auch die bei der Ionisierung eines Molekiils angeregten
Molekiilschwingungen erfasst werden konnen.

Energieniveaus von Rumpfelektronen

Aus den Rontgen-Photoelektronen-Spektren lassen sich die Bindungsenergien der
Unterschalen 1s, 2s, 2p, 3s, 3p usw. fiir die verschiedenen Elemente bestimmen. Fiir
jedes Element gibt es typische Linien, mit denen es identifiziert werden kann.

Bei Proben mit verschiedenen Atomen sind die Linien beider Atomsorten neben-
einander vorhanden. Da die chemische Verschiebung nur einige eV betrigt, ist eine
Uberlappung von Linien verschiedener Elemente unwahrscheinlich. Als Beispiel
sind in der Abb. 2.152 die Linien der Spektren von Co und CoO dargestellt.
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Beispiele fiir Bindungsenergien in eV:

Li Be B C N (0] F Ne
1s 55 111 188 284 399 532 686 867
Na Mg Al Si P S Cl Ar
2p 31 52 73 99 135 164 200 245
74 100 136 165 202 247
2s 63 89 118 149 189 229 270 320
1s 1072 1305
2s 2
3s
3p
l | | | l
(a) 1000 500 0
2p
25 O1ls
3s
3p
1 1 | | 1
(b) 1000 500 0

——— Bindungsenergie (eV)

Abbildung 2.152 Schematische Rontgen-Photoelektronen-Spektren von a) metallischem
Cobalt und b) Cobaltoxid.

Fiir die p-Orbitale erhélt man zwei Linien etwas unterschiedlicher Energie, die durch parallele
oder antiparallele Orientierung des Bahndrehimpulses und des Eigendrehimpulses des p-
Elektrons zustande kommen.

Chemische Verschiebung

Die Bindungsenergie der Rumpfelektronen eines Atoms hidngt etwas von der Umge-
bung des Atoms ab. Positiv geladene Atome ziehen die Rumpfelektronen starker an
als neutrale oder negativ geladene Atome. Metallatome in Oxiden und Salzen haben
daher hohere Bindungsenergien als in reinen Metallen. Auch mit zunehmenden Oxi-
dationszahlen wird die Bindungsenergie grof3er.

Beispiele:

Aus dem Vergleich der 2p-Bindungsenergien von Cu und Cr der beiden Spinelle

+1+3 —2 —1

CuCr,Se;Br und CuCr,Se, folgt, dass CuCr,Se4 kein Cr(III)-Cr(IV)-Spinell ist,

sondern dass im Anionenvalenzband pro Formeleinheit ein Defektelektron vor-
143 —2 —1 —1

handen sein muss. Dem entspricht die Formulierung CuCr,Se;Se. Se bedeutet
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ein Defektelektron (vgl. Abschn. 2.4.4.3). Die im Valenzband beweglichen Defek-
telektronen bewirken die metallische Leitung

Bindungsenergien in eV

Cu 2p Cr 2p
CuCr,Sey 952,2 9322 584,0 574,5
CuCr,Se;Br 952,4 9323 584.,0 574,6

Abb. 2.153 zeigt, dass die 2p-Elektronen von metallischem Mg eine kleinere Bin-
dungsenergie haben als die der Mg?*-Ionen von MgO, das auf der Metalloberfl4-
che gebildet wurde.

XPS ist in der Festkorperforschung eine wichtige Methode zur Untersuchung von
Oberfldchen. Damit konnen z. B. in der Katalyseforschung chemisorbierte Schichten
untersucht werden, ebenso Oberflachenbeschichtungen, die technisch verwendet
werden.

Intensitat
Intensitat

I I
45 50 45

(a) ——— Bindungsenergie (eV) (b) ——— Bindungsenergie (eV)

Abbildung 2.153 2p-Linien von Mg a) einer ,reinen“ Metalloberfliche und b) einer oxi-
dierten Oberfliche.

Molekiilorbitale

Die Ultraviolett-Photoelektronen-Spektroskopie eignet sich zur Bestimmung der
Bindungsenergie und des Charakters (bindend, antibindend, nichtbindend) von Mo-
lekiilorbitalen. Jede Bande im Spektrum entspricht der Energie eines MO. Haufig
wird jedoch die Aufspaltung einer Bande in mehrere dicht benachbarte Linien be-
obachtet. Die Ursache dafiir sind Molekiilschwingungen des durch Ionisation ent-
standenen Molekiilions.

Betrachten wir ein zweiatomiges Molekiil. Entfernt man ein Elektron aus einem
antibindenden MO, dann wird die Bindung stirker, die Bindungslidnge kiirzer und
die Schwingungsfrequenz erhoht. Die Ionisation erfolgt aber so schnell, dass die
Bindungslidnge sich dabei nicht édndert und das entstandene Molekiilion die Bin-
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Abbildung 2.154 a) Ionisation eines zweiatomigen Molekiils durch Entfernung eines Elekt-
rons aus einem antibindenden MO. Der Bindungsabstand im Ion ist kleiner als im Molekiil.
Bei der Ionisation wird aber der Bindungsabstand des neutralen Molekiils ,,eingefroren und
es kann keine Anregung der Grundschwingung (V' = 0) erfolgen, sondern es werden mehrere
hohere Schwingungszustande des Ions angeregt (V" = 0 — V' = 1, 2, 3, ...). Die Schwin-
gungsfrequenzen sind grofler als die des neutralen Molekiils.

b) Ionisation eines zweiatomigen Molekiils durch Entfernung eines Elektrons aus einem nicht-
bindenden, schwach bindenden oder schwach antibindenden MO. Die Bindungsldnge des Ions
ist annidhernd gleich der des neutralen Molekiils und es erfolgt nur der Ubergang in den
Grundschwingungszustand des Ions (V' = 0 — V' = 0). Die Schwingungsfrequenz dndert
sich daher nur wenig.

dungslinge des neutralen Molekiils behilt. Bei der Ionisation kann kein Ubergang
in den Schwingungsgrundzustand des Ions erfolgen, sondern es erfolgen Uberginge
in mehrere angeregte Schwingungszustinde (Abb.2.154a; vgl. auch Abb. 2.145).
Wird ein Elektron aus einem bindenden MO entfernt, wird die Bindung geschwiécht,
die Bindungslinge erhoht sich, und es erfolgen Uberginge in Schwingungszustinde
des Molekiilions mit erniedrigten Schwingungsfrequenzen. Bei der Entfernung eines
Elektrons aus einem nichtbindenden, schwach bindenden oder schwach antibinden-
den MO, #ndert sich die Bindungslinge nur wenig, der Ubergang erfolgt in den
Schwingungsgrundzustand des Ions, und wir beobachten eine einzelne Linie wenig
verdnderter Frequenz (Abb. 2.154b).

In Abb. 2.155 ist das Photoelektronenspektrum von N, dargestellt. Es bestdtigt
die Lage der MOs des Energieniveauschemas der Abb. 2.66. Durch Wechselwirkung
zwischen den 2s- und den 2p-Orbitalen wird das OB—MO schwach bindend, es liegt
energetisch iiber den stark bindenden 7-MOs. Das 0;-MO wird energiedrmer und
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9p

Intensitat
Q

lonisierungsenergie (eV) ———
Abbildung 2.155 UV-Photoelektronenspektrum von N,
Wellenzahlen N, v =2345cm™' o%(N%) v = 2150cm ™
2 (N%) v = 1810cm ™!
oo (N3) ¥ =2390cm ™"

dadurch schwach antibindend. Die Orbitale OB und o ergeben daher scharfe Ban-
den, wihrend die 7-MOs zu einer Schwingungsstruktur fithren. Die Anderungen der
Wellenzahlen bei Entfernung eines Elektrons aus den Molekiilorbitalen, verglichen
mit dem neutralen Molekiil (Abb. 2.155), bestétigen den Orbitalcharakter.



