
2. Die chemische Bindung 

Ionenbindung 

Ionengitter � Koordinationszahl 

Was versteht man unter einem Kristallgitter? 
 
Wie sind unterschiedlich zu Kristallen die Bausteine in Gläsern angeordnet? 
 
Aus welchen Bausteinen kann ein Kristallgitter aufgebaut sein? 
 
a) Welche Bindungskräfte treten in Ionenkristallen auf? 
b) Sind diese Bindungskräfte gerichtet oder ungerichtet? 
 
Was versteht man unter der Gitterenergie eines Ionenkristalls? 
 
Die Bildung eines NaCl-Kristalls aus Na- und Cl-Atomen lässt sich gedanklich in 
drei Teilschritte zerlegen. 
a) Formulieren Sie die Teilschritte. 
b) Welche Energie wird dabei jeweils umgesetzt? 
 
Bei welchen Elementkombinationen wird die Bildung von Ionenkristallen energe-
tisch günstig sein? 
 
Welche Paare der folgenden Elemente bilden miteinander typische Ionenverbin-
dungen? C, O, F, Na, Si, Cl, Ca 
 
a) Welche Ionen treten in den Ionenverbindungen auf, die sich aus den Elementen 
Na, Ca, F, O und Cl bilden? Welche Elektronenkonfigurationen haben diese Ionen? 
b) Welche Elemente haben dieselben Elektronenkonfigurationen wie diese Ionen? 
c) Geben Sie die Formeln der Verbindungen an, die sich aus den genannten Ionen 
bilden. 
 
Wie hängt die maximale   a) positive  b) negative 
Ionenladung von Hauptgruppenelementen mit der Gruppennummer zusammen? 
 
Kann man die Verbindung CaO durch die Formel Ca=O widergeben? 
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16 Fragen – 2. Die chemische Bindung 

Was bedeutet in einem Ionengitter die Koordinationszahl? 
 
In den Zeichnungen sind drei Gittertypen von AB-Ionenkristallen dargestellt. 
 

 
 
a) Markieren Sie in jedem Gitter die Anionen durch Ausfüllen der Kreise. 
b) Welche Koordinationszahlen haben die Ionen in den Gittern? 
c) Welche Koordinationspolyeder treten auf? 
d) Um welche Gittertypen handelt es sich? 
 
Warum ist es nicht sinnvoll, die Formeleinheit einer Ionenverbindung, z. B. CsCl, 
als Molekül zu bezeichnen? 
 
a) Welche Koordinationszahlen und welche Koordinationspolyeder treten in den 
beiden dargestellten Gittertypen auf? 
 

 
 
b) Welche Teilchen in den Gittern sind Kationen bzw. Anionen? 
 
In SiO2 ist die Koordinationszahl der Sauerstoffionen zwei. 
Wie groß ist die Koordinationszahl von Silicium? 

Ionenradien � Radienquotienten 

Vergleichen Sie die Ionenradien folgender Ionenpaare unter Verwendung der Zei-
chen größer „>„ oder kleiner „<„: 
Be2+ Ca2+ Co2+ Co3+ 
Mg2+ Al3+ F– Br– 
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Li+ Na+ Cl– K+ 

Ca2+ Mg2+ K+ Al3+ 
Fe2+ Fe3+ Na+ Mg2+ 
Cl– I– Al3+ O2– 
F– Na+ Na+ Cl– 
 
a) Begründen Sie die in der Antwort zu Aufg. 2.17 unter 1) angegebene Regel. 
b) Begründen Sie die in der Antwort zu Aufg. 2.17 unter 3) angegebene Regel. 
 
Warum sind die Radien von Li+ und Mg2+ etwa gleich groß? 
 
Die folgenden Ionen haben alle Neonkonfiguration: 
 

Ion O2– F– Na+ Mg2+ 

r für KZ = 6 140 pm  133 pm  102 pm  72 pm  

Ordnungszahl 8 9 11 12 
 
Der Ionenradius nimmt von O2– zu F– nur wenig, von Na+ zu Mg2+ dagegen relativ 
stark ab. Warum ist das so? 
 

Ist bei abnehmendem Radienquotienten K

A

r
r

 eine größere oder eine kleinere Koordi-

nationszahl für das Kation zu erwarten? Geben Sie eine Begründung. 
 
MgF2 kristallisiert in einem Ionengitter. Welche Koordinationszahlen haben die 
Ionen? Welchen Gittertyp erwarten Sie? 

2+Mgr = 72 pm, 
Fr �  = 133 pm 

 
Welche Koordinationszahlen haben die Ionen Pb2+ und F– in dem Ionenkristall 
PbF2? In welchem Gittertyp kristallisiert PbF2? 

2+Pbr  = 119 pm, 
Fr �  = 133 pm 

Gitterenergie 

Im gegebenen Diagramm ist für einen Ionenkristall die Coulomb-Energie und die 
von den Elektronenhüllen herrührende Abstoßungsenergie in Abhängigkeit vom 
Ionenabstand r dargestellt. 
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Welche Kurve beschreibt die Coulomb-Energie, welche die Abstoßungsenergie? 
Welches ist die resultierende Gesamtenergie (Summenkurve)? 
Aus der Summenkurve erhält man den Gleichgewichtsabstand der Ionen r0 und die 
Gitterenergie U. Zeichnen Sie die beiden Größen in das Diagramm ein. 
Durch welchen der beiden Energiebeiträge wird die Gesamtenergie im Wesentli-
chen bestimmt? 
 
Wie hängt die Gitterenergie 
a) vom gegenseitigen Abstand der Ionen und 
b) von der Ladung der Ionen ab? 
 
Vergleichen Sie die Beträge der Gitterenergien folgender Paare von Ionenverbin-
dungen unter Verwendung der Zeichen „>„ oder „<„. 
CaO BaO 
NaI NaCl 
LiF MgO 
 
NaF und CaO kristallisieren im gleichen Gittertyp. Der Gleichgewichtsabstand r0 
der Ionen ist annähernd gleich. In welchem ungefähren Verhältnis stehen die Gitte-
renergien zueinander? 
 
Ordnen Sie die folgenden Ionenverbindungen NaCl, NaI, MgO, BaO 
a) nach steigender Härte, 
b) nach steigendem Schmelzpunkt. 
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Ionenleitung � Fehlordnung 

Bei hohen Temperaturen entsteht Ionenleitung durch Punktfehlordnung in Kristal-
len. 
Welcher Materietransport erfolgt bei der a) Frenkel-Fehlordnung, b) Schottky-
Fehlordnung? 
 
Bei welchen Ionenverbindungen ist a) Frenkel-Fehlordnung, b) Schottky-
Fehlordnung vorhanden? 
 
Festelektrolyte sind Verbindungen mit einer strukturellen Fehlordnung, durch die 
die Ionenbeweglichkeit (schnelle Ionenleiter) entsteht. Ein Beispiel sind ZrO2-
Y2O3-Mischkristalle.  
a) Wie entsteht bei diesen Anionenleitung?  
b) Formulieren Sie die Mischkristallbildung mit einer Einbaugleichung unter Be-
nutzung der folgenden Symbole: ZrZr Zr auf Zr-Platz, OO O auf O-Platz, ZrY�  Y auf 
Zr-Platz (negativ geladen), OV ��  O-Leerstelle (zweifach positiv geladen). 

Atombindung 

Elektronenpaarbindung � Lewis-Formeln 

In welchen der folgenden Stoffe tritt überwiegend 
a) Ionenbindung, 
b) Atombindung 
auf? LiF, C(Diamant), C2H6, CO2, NH3, Al2O3, SiH4, SO2, Cl2, BaO, KBr, CsCl 
 
a) Was bedeuten die mit 1 bis 4 nummerierten Striche in der Lewis-Formel von 
H2O? 

H
O

H1

2 4

3  
 
b) Wie viele Elektronenpaarbindungen liegen im Molekül H2O vor? 
 
Was bedeuten die mit 1 bis 5 nummerierten Striche in der Lewis-Formel von N2?  
 

31
2

4
5N N

 
 
Setzen Sie in die leeren Kästchen die Summenformeln und Lewis-Formeln der 
Moleküle ein, die Sie für die jeweiligen Elementkombinationen erwarten. In den 
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Lewis-Formeln sind alle bei den Atomen angegebenen Elektronen zu berücksichti-
gen (sowie die räumliche Struktur).  
 

 H  C
 

O
 

Cl  

H  
  H2O  

  H
O

H   

C
 

  
  

  

O
   

  

  

Cl     
 

 
 
Was versteht man bei den Hauptgruppenelementen unter Valenzelektronen? 
 
Wie viele Valenzelektronen haben jeweils die Atome der Elemente Bor, Stickstoff, 
Kohlenstoff und Chlor? 
 
a) Geben Sie die Lewis-Formeln für folgende Verbindungen an: 
NH3, CF4, CS2, PCl3, ClF, OF2. 
Bei der Aufstellung der Formeln sollen alle Elektronen der äußeren Schale berück-
sichtigt werden (sowie die räumliche Struktur). 
b) Welche Beziehung zwischen der Zahl der Atombindungen, die ein Element bil-
det, und seiner Stellung im Periodensystem lässt sich aus obigen Formeln ableiten? 

Angeregter Zustand � Bindigkeit � Formale Ladung 

Das Kohlenstoffatom hat im Grundzustand die Valenzelektronenkonfiguration: 
 
C  
�  
 
  
  2s  2p 
Warum kann das Kohlenstoffatom vier Atombindungen bilden? 
 
a) Ein angeregtes Stickstoffatom (N*) mit fünf ungepaarten Elektronen kann bei 
chemischer Verbindungsbildung nicht auftreten. Warum? 
b) Warum gibt es die Verbindung H4O nicht? 
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Warum ist die Formel 

NO
O

OH  falsch? 
 
a) Formulieren Sie die Lewis-Formel für die Verbindung Kohlenstoffmonooxid CO. 
Verteilen Sie die Elektronen der Atome                                                            und             so auf bindende und nichtbin-
dende Elektronenpaare, dass jedes Atom insgesamt acht Elektronen besitzt. Denken 
Sie daran, dass bindende Elektronen zu beiden Atomen gehören. 
b) Welche formale Ladung haben die Atome C und O im CO? 
 
Die formale Ladung erhält man in folgender Weise: Die bindenden Elektronenpaare 
werden zwischen den Bindungspartnern gleichmäßig aufgeteilt. Vergleicht man die 
Zahl der Elektronen, die dann zu einem Atom gehören, mit der Zahl der Elektronen 
im neutralen Atom, so erhält man die formale Ladung. 
 
Ergänzen Sie folgende Lewis-Formeln durch Angabe der formalen Ladungen.  

H
N

H H
H

+

NO
O

O

–

C N – O
H H

H
+

N ON B
F

F F
N

H

HH

NO
O

OH  
 
a) Zeichnen Sie sinnvolle Lewis-Formeln für H3PO4.  
b) Wie groß ist die Bindigkeit des Phosphoratoms in der Orthophosphorsäure 
H3PO4? 
c) Welche Elektronenkonfiguration der Valenzelektronen benutzt Phosphor zur 
Bindung (Kästchenform)? 
 
a) Geben Sie sinnvolle Lewis-Formeln für SF6 an. 
b) Formulieren Sie sinnvolle Lewis-Formeln des Ions 2

6SiF � . 
 
Im Gegensatz zu SF6 oder PF5 gibt es die Verbindungen OF6 oder NF5 nicht. Wa-
rum? 

Valenzschalen-Elektronenpaar-Abstoßungs-(VSEPR-)Modell 

Machen Sie auf der Basis des VSEPR-Modells einen nachvollziehbaren Struktur-
vorschlag (mit eindeutiger Skizze zur räumlichen Atomanordnung) für folgende 
Moleküle: 

XeOF2  XeOF4  3ClO�   XeO3 
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Erklären Sie die Stellung der Cl- und F-Atome in PF2Cl3 und die Strukturen und 
qualitativ die Bindungswinkel in 3XeF�  und SF4. 

ClP
Cl
Cl

F

F
FXe

F

F
S

F
F

F

F
101,6°186,9°

80,5°

+

 

Elektronegativität � Polare Atombindungen 

Was versteht man unter Elektronegativität? 
 
Chloratome sind elektronegativer als Wasserstoffatome. Wie wirkt sich die unter-
schiedliche Elektronegativität auf die Bindung im Molekül HCl aus? 
 
Ist die Elektronegativität eine direkt messbare Größe? 
 
Wie kann man anschaulich erklären, warum die Elektronegativität eines Atoms 
umso größer ist, je größer die Ionisierungsenergie und die Elektronenaffinität dieses 
Atoms sind? 
 
Wie ändert sich die Elektronegativität 
a) innerhalb einer Gruppe, 
b) innerhalb einer Periode des Periodensystems? 
 
Ordnen Sie die Elemente nach steigender Elektronegativität:  
a) C, N, O, Na, Al 
b) F, Si, S, Cl, K 
Die Reihenfolge lässt sich aus den in der Antwort zu Aufg. 2.53 angegebenen Re-
geln ableiten, wenn man die Stellung dieser Elemente im PSE kennt. 
 
a) Ordnen Sie die folgenden Verbindungen nach abnehmender Elektronegativitäts-
differenz der Bindungspartner: H2O, CH4, MgO, NaF 
b) Ordnen Sie diese Verbindungen nach abnehmender Bindungspolarität. 
Die Beispiele sind so gewählt, dass man ohne Elektronegativitätstabelle auskom-
men kann. Man muss nur die Stellung der Elemente im PSE beachten. 
 
Ordnen Sie die Verbindungen HCl, KCl, MgCl2, H2S nach abnehmender Elektrone-
gativitätsdifferenz. 
 
Geben Sie für die folgenden Bindungen durch Verwendung der Symbole + und – 
die Polaritätsrichtung der Bindung an: 
F–Cl, O–S, H–S, O–F, H–N, O–Si, P–Cl, Cl–I 
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Oxidationszahl 

Geben Sie die Oxidationszahlen aller Elemente in folgenden Stoffen an: 
MgO, CaH2, PCl5, H3PO4, ClF, O3, NH3, HNO3, H2S, OF2, CO2, H3O+, 2

3SO �  

Beispiel: 
+1 +6 2

2 4H SO
�

 
 
a) Geben Sie für die Elemente in der Tabelle die maximale positive und maximale 
negative Oxidationszahl an und nennen Sie dafür je eine Verbindung als Beispiel. 
 

Element maximale  
negative  
Oxidationszahl 

Verbindungen maximale  
positive  
Oxidationszahl 

Verbindungen 

S     

F     

Al     

N     

H     
 
b) Welche Beziehung zwischen den maximalen Oxidationszahlen der Elemente und 
ihrer Stellung im Periodensystem stellen Sie fest? 
 
Wie groß sind Oxidationszahlen, Bindigkeiten und formale Ladungen der Elemente 
N, C, O und Si in den angegebenen Verbindungen? 
 

 Lewis-Formel Oxidationszahl Bindigkeit formale  
Ladung 

N in HNO3     

C in CO     

O in H3O+     

N in 4NH�      

C in CN–     
Si in 2

6SiF �      

�-Bindung � �-Bindung � Hybridisierung 

Die Bindung im Wasserstoffmolekül H : H kommt durch die Überlappung der 1s-
Orbitale der beiden Wasserstoffatome zustande. 
a) Zeichnen Sie die Orbitale mit Überlappung. 
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b) In welchem Bereich des Moleküls erhöht sich die Elektronendichte bei der Mo-
lekülbildung besonders stark? 
 
Durch welche Abbildung wird der Aufenthaltsbereich des vom Wasserstoffatom HA 
stammenden Elektrons im Wasserstoffmolekül richtig dargestellt? 
 

 
 
Warum müssen die beiden Elektronen im Wasserstoffmolekül antiparallelen Spin 
haben? 
 
Zeichnen Sie die vier verschiedenen Überlappungsmöglichkeiten zwischen s- und 
p-Orbitalen, die zu Atombindungen führen. 
 
Welche der in Aufg. 2.64 dargestellten Überlappungen ergeben �-Bindungen und 
welche �-Bindungen? 
 
Skizzieren Sie die Form der Ladungsverteilung a) für eine �-Bindung und b) für 
eine �-Bindung, wenn Ihre Blickrichtung die Verbindungslinie der Atome ist. 
 

 
 
Die Atomkerne liegen in Blickrichtung hintereinander. 
 
Bei welchen der unter a) bis d) genannten Bedingungen kann sich zwischen den 
Atomen A und B keine Atombindung bilden? 
 

A B 

a) leeres Orbital leeres Orbital 

b) volles Orbital leeres Orbital 

c) volles Orbital volles Orbital 

d) halbbesetztes Orbital halbbesetztes Orbital 
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Warum gibt es kein Molekül He2? 
 
Zeichnen Sie schematisch die Änderung der Elektronendichte 
a) zwischen Na+ und Cl– in einem NaCl-Kristall, 
b) zwischen Cl– und Cl– in einem NaCl-Kristall, 
c) zwischen Cl und Cl im Cl2-Molekül. 
 

 
 
a) Geben Sie die Lewis-Formel für Schwefelwasserstoff unter Berücksichtigung 
aller Valenzelektronen an. 
b) Welche Elektronenkonfiguration benutzt Schwefel zur Bindung im H2S? 
c) Skizzieren Sie das H2S-Molekül unter Berücksichtigung der räumlichen Anord-
nung der Orbitale der Atome. 
d) Welcher Bindungswinkel ist bei Beachtung der räumlichen Anordnung der Orbi-
tale zu erwarten? 
 
Beantworten Sie die analogen Fragen für das Molekül PH3. (Lassen Sie in der Skiz-
ze das s-Orbital von P unberücksichtigt.) 
 
a) Wie viele Hybridorbitale entstehen durch Hybridisierung eines s- und eines p-
Orbitals? 
b) Wie bezeichnet man die entstehenden Hybridorbitale? 
c) Zeichnen Sie die Hybridorbitale. 
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Vergleichen Sie die Elektronendichteverteilung eines sp-Hybridorbitals mit der des 
p-Orbitals, das an der Hybridisierung beteiligt ist. 
 

 
 
Die Bindung im Molekül HF kann man unterschiedlich beschreiben: 
a) durch Überlappung des 1s-Orbitals des H-Atoms mit einem p-Orbital des  
F-Atoms (s. Skizze (a)). 
b) durch Überlappung des 1s-Orbitals des H-Atoms mit einem sp-Hybridorbital von 
F (s. Skizze (b)). 
In welchem Fall ist die Überlappung größer? Geben Sie eine Begründung. 
 

  
 
a) Wie nennt man die in der Zeichnung dargestellten Hybridorbitale? 
 

 
 
b) Geben Sie eine Erklärung für die Bezeichnung der Hybridorbitale. 
c) Welche der Orbitale s, px, py, pz bilden diese Hybridorbitale? 
 
Das Molekül BF3 ist planar gebaut. Die Bindungsabstände sind gleich lang, die 
Bindungswinkel betragen 120°. 
a) Zeichnen Sie für das Molekül BF3 die Lewis-Formel. 
b) Zeichnen Sie alle an der Bindung beteiligten Orbitale mit Überlappung. Bezeich-
nen Sie die Orbitale (s, p, sp, sp2 oder sp3). 
c) Geben Sie die Art der Bindung (� oder �) an. 
 
Die Bindungen im NH3-Molekül lassen sich auf zweierlei Arten beschreiben: 
I) Drei �-Bindungen werden von den drei p-Orbitalen des N-Atoms gebildet. 
II) Drei �-Bindungen werden von drei sp3-Hybridorbitalen des N-Atoms gebildet. 
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Der experimentell festgestellte Bindungswinkel im NH3 beträgt 107°. 
a) Welche der beiden Darstellungen beschreibt das Molekül besser? 
b) In welchem Orbital befindet sich jeweils das nichtbindende Elektronenpaar? 
 
Im 4NH� -Ion gibt es vier gleichartige tetraedrisch angeordnete N–H-Bindungen. 

a) Welche Elektronenkonfiguration benutzt das Stickstoffatom zur Bindung? Wel-
che Hybridisierung liegt vor? 
b) In welcher anderen Verbindung liegt dieselbe Elektronenstruktur vor? 
 
Das Molekül N2 lässt sich mit der Lewis-Formel |N�N| beschreiben. 
Zeichnen Sie getrennt in a) bis c) die Atomorbitale, die bei Annäherung durch 
Überlappung zu Atombindungen führen. 
Geben Sie an, welche Überlappungen zu �- bzw. �-Bindungen führen. 
 

 
 
Die Bindungen im CO können mit der Lewis-Formel |C�O| beschrieben werden. 
a) Welche formale Ladung haben Kohlenstoff und Sauerstoff im Molekül CO? 
b) Welche Elektronenkonfiguration und welche Bindigkeit haben Kohlenstoff und 
Sauerstoff unter Berücksichtigung dieser formalen Ladung? 
c) Skizzieren Sie die an der Bindung beteiligten Orbitale und die Überlappungen, 
die zu Atombindungen führen. Welche der Überlappungen führen zu �- bzw. �-
Bindungen? 
 
Zeichnen Sie für CN– die Lewis-Formel mit Angabe der formalen Ladung der Ato-
me. 
Wie viele �- und �-Bindungen liegen in diesem Ion vor? 
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Das Molekül  

C

H

H

O
1

2 4
3

  
(Formaldehyd) ist eben gebaut, die Bindungswinkel betragen annähernd 120°. 
Geben Sie für jede Bindung (1 bis 4) erstens die Art der Bindung (� oder �) und 
zweitens die an der Bindung beteiligten Orbitale an (bei Hybridorbitalen mit Be-
zeichnung der Hybridisierung). 
 

Bindung Bindungstyp Beteiligte Orbitale 

   
 
Geben Sie für die Bindungen im Ethenmolekül  

C

H

H

C
1

2 4
3

H

H5

6
 

den Bindungstyp und die an der Bindung beteiligten Orbitale an. Das Ethenmolekül 
ist eben gebaut, die Bindungswinkel betragen 120°. 
 
Wie sind die folgenden Moleküle und Ionen räumlich gebaut? 
a) CO2  b) 4

4SiO �  c) COCl2 d) 3NO�  

Formulieren Sie zunächst die Lewis-Formel. Überlegen Sie dann wie viele �-Bin-
dungen gebildet werden und welche Hybridisierung des zentralen Atoms dafür in 
Frage kommt. 
 

 Lewis-Formel Zahl der �-Bindungen und 
daran beteiligte Hybridorbitale 

Räumlicher 
Bau 

Zahl der �-
Bindungen 

     
 
Wie sind die folgenden Moleküle und Ionen räumlich gebaut? 
a) 2

3CO �  b) CF4  c) SiCl4 

 

 Lewis Formel Zahl der �-Bindungen und daran 
beteiligte Hybridorbitale 

Räumlicher Bau 
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Wie sind a) in dem Molekül NF3 und b) in dem Ion 2NO�  die Atome räumlich an-
geordnet? 
 

 Lewis-Formel Zahl der �-Bindungen und daran 
beteiligte Hybridorbitale 

Räumlicher Bau 

    
 
Welche der folgenden Moleküle sind Dipole? 
CO2, SO2, C2H4, BF3, H2O, NH3, CH2O, SiCl4, HCl, SF6 
 
a) Formulieren Sie für das Ion 2

4SO �  die Lewis-Formel. 

b) Welche Elektronenkonfiguration benutzt das S-Atom zur Bindung? (Kästchen-
form) 
c) Wie viele �-Bindungen gibt es? Von welchen Hybridorbitalen des S-Atoms wer-
den die �-Bindungen gebildet? 
d) Welchen räumlichen Bau hat das Ion? 
e) Was für �-Bindungen gibt es? Welche Orbitale des S-Atoms sind an  
�-Bindungen beteiligt? 
 
Beantworten Sie die Fragen a) bis e) der Aufg. 2.88 für das Ion 2

3SO � . 

Mesomerie 

Was bedeutet der Doppelpfeil � bei der folgenden Formulierung? 

NO
O

O
NO

O

OH H  
Welche Antwort ist richtig? 
a) Es gibt zwei Molekülsorten, die miteinander im Gleichgewicht stehen. 
b) Der wahre Zustand des Moleküls wird durch keine der beiden Formeln ausrei-
chend beschrieben, sondern ist ein Zwischenzustand, den man sich am besten durch 
Überlagerung beider Formeln vorstellen kann. 
c) Es sind zwei Molekülsorten, die sich ineinander umwandeln lassen. 
 
Bei welchen der unter a) bis d) dargestellten Fälle handelt es sich nicht um Meso-
merie? 
a) 
 
b)  
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c)  
 
d)  
 
 
 
Im Nitration 3NO�  sind alle N–O-Bindungen gleich. Die Lewis-Formel  

N
O

O
O

 
ist offenbar zur Beschreibung der Bindungsverhältnisse nicht ausreichend. Wie 
lassen sich die Bindungsverhältnisse im 3NO� -Ion besser darstellen? 
 
a) Formulieren Sie die mesomeren Grenzstrukturen für das Ion 3ClO� . 

b) In BF3 bildet das sp2-hybridisierte B-Atom mit den F-Atomen �-Bindungen (vgl. 
Aufg. 2.76). Zusätzlich bildet das freie p-Orbital des B-Atoms mit den p-Orbitalen 
der F-Atome eine delokalisierte p-p-�-Bindung. Formulieren Sie die mesomeren 
Grenzstrukturen. 
 
Formulieren Sie die mesomeren Grenzstrukturen für das Ion 3

4PO � . 
 
Für das Molekül O3 sind drei Grenzstrukturen angegeben.  

O
O O

O
OO

O
O O

A B C  
Welche Formel ist falsch? Begründen Sie Ihre Antwort. 

Molekülorbitaltheorie 

Die MO-Theorie ist eines der umfassendsten Konzepte für die Darstellung der Bin-
dung und elektronischen Struktur in Molekülen. Quantitative MO-Berechnungen 
sind mit leistungsfähigen Computern in verschiedenen Genauigkeiten möglich. Eine 
vollständige Darstellung der Bindung nach der MO-Theorie ist allerdings bildlich 
nicht so leicht zu erfassen. Lewis-Formeln, unter Umständen mit mesomeren 
Grenz-(Resonanz-)Strukturen, Valenzbindungs-Hybridorbitale oder das VSEPR-
Konzept sind je nach Erklärungsziel eventuell besser geeignet.  
An dieser Stelle kann keine lange Darstellung der MO-Theorie gegeben werden. Es 
sollen aber einige Punkte für ein besseres Verständnis der MO-Diagramme aufge-
zeigt werden. Ziel ist es, das qualitative Skizzieren einfacher Wechselwirkungsdia-
gramme zu erreichen. Dafür wird keine mathematische Abhandlung vorgenommen, 
sondern eine anschauliche Betrachtungsweise gewählt. Es wird lediglich vorausge-
setzt, dass die übliche Form der s- und p-Orbitale (siehe Aufg. 1.61 und 1.64) und 
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die verschiedenen Überlappungsmöglichkeiten zwischen s- und p-Orbitalen, die zu 
Atombindungen führen, bekannt sind (siehe Antwort zu Aufg. 2.64). 
 
Die Molekülorbitale werden durch Linearkombination der Atomorbitale erhalten. 
Man bezeichnet dies auch als LCAO-Beschreibung (LCAO = linear combination of 
atomic orbitals). Die Orbitalbasis der Hauptgruppenelemente wird aus dem einen ns 
und den drei np-Orbitalen gebildet (n ist die Hauptquantenzahl der Valenzschale,  
d. h. die Periode, in der das Element steht). Bei Übergangsmetallen kommen noch 
die (n–1)d-Orbitale hinzu. 
 
Im Anschluss an die Antwort zu Aufg. 1.98 wurden die unterschiedlichen Vorzei-
chen (die Phasen) der Orbitallappen von p- (und d-)Orbitalen erläutert. In den bis-
herigen Aufgaben mit Orbitaldarstellungen (Aufg. 1.64, 1.65, 2.64, 2.70–2.75) 
wurden die Vorzeichen mit „+“ und „–“ gekennzeichnet. Eine weitere in der Litera-
tur übliche Darstellung der unterschiedlichen Phasen der Orbitale ist die Verwen-
dung von schwarzen und weißen, schraffierten und nicht schraffierten Orbitalen und 
Orbitallappen: 
 

 

+�

–
�

+

–

s-Orbital p-Orbital

�  
 
Es ist dabei unerheblich, ob schwarz für „+“ oder „–“ steht. Wichtig ist die relative 
Phase zweier Atomorbitale, die miteinander wechselwirken. Für eine bindende 
Wechselwirkung müssen die Orbitale mit gleicher Phase überlappen. Eine antibin-
dende Wechselwirkung drückt sich durch entgegengesetzte Phasen aus: 
 

 
bindende antibindende

Orbital-Wechselwirkungen  
 
Für die Kombination der Orbitale gelten die folgenden Regeln: 
(1) Es sind nur Wechselwirkungen solcher Orbitale möglich, die die gleiche 
Symmetrie haben. 
Beispiel: Es werden die Wechselwirkungen von Orbitalen in einem zweiatomigen 
Molekül (AB) bezüglich ihrer Symmetrie betrachtet: 
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A B

gleiche Orbitalsymmetrie

symmetrisch

anti-
symmetrisch

A B

unterschiedliche Orbitalsymmetrie

X

X

X

X

mögliche Wechselwirkungen 
(bindend und antibindend)

nicht mögliche Wechselwirkungen

es wechselwirken 
symmetrische mit 
antisymmetrischen 
Orbitalen;
die Orbitale sind 
orthogonal zueinander

(in Molekül-Punktgruppe)
hier vereinfacht: symmetrisch oder antisymmetrisch bezüglich der Rotation um die Bindungsachse  

Zur Molekül-(Punktgruppen-)Symmetrie siehe ab Aufg. 2.182. 
 
(2) Für eine gute Orbitalwechselwirkung dürfen die Energien der beteiligten 
Atomorbitale nicht zu unterschiedlich sein.  
Eine gute Orbitalwechselwirkung äußert sich in einer großen Aufspaltung zwischen 
bindender und antibindender Kombination bei gleichzeitiger starker Änderung der 
Energien der resultierenden Molekülorbitale relativ zu den Atomorbitalen: 

Energie

A B

ähnliche Energie der Atomorbitale
große Aufspaltung der Molekülorbitale
= gute kovalente Orbitalwechselwirkung

Energie

A B

stark unterschiedliche Energie der Atomorbitale
geringe Änderung der Atomorbitalenergien
= schlechte kovalente Wechselwirkung;
= Grenzfall der ionischen Bindung

elektro-
positiv

elektro-
negativ

A B

A B

 
 
Bei deutlich unterschiedlichen Orbitalenergien, wie es zwischen einem stark elekt-
ropositiven und einem stark elektronegativen Bindungspartner der Fall ist, kommt 
man im Rahmen des MO-Modells zum Grenzfall der Ionenbindung. Die Energien 
der „Molekülorbitale“ ändern sich gegenüber den beteiligten Atomorbitalen nur 
wenig. Der Orbitalbeitrag der Bindungspartner ist gering, was im darüberstehenden 
rechten Diagramm durch die unterschiedliche Größe der Orbitale und durch gestri-
chelte Linien illustriert wird. 
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Allgemein gilt: Je elektronegativer ein Element, desto energetisch tiefer liegen seine 
Atomorbitale. Man kann auch sagen: Der elektronegative Charakter eines Elements 
ist durch eine tiefe energetische Lage seiner Atomorbitale gekennzeichnet. Elektro-
positive Elemente weisen sich durch energetisch hoch liegende Orbitale aus. 
 
Die nachfolgende Abbildung zeigt Fragment-Orbitalkombinationen von zwei B-
Atomen um ein Hauptgruppenelement-Zentralatom A in einer linearen und einer 
gewinkelten AB2-Verbindung. Welche Orbitale des Zentralatoms A können jeweils 
mit der B2-Orbitalkombination wechselwirken, d. h. haben die gleiche Symmetrie?  
Ergänzen Sie jeweils die Orbitale an A mit der korrekten Phase für eine bindende 
und für eine antibindende Wechselwirkung. 
Was ist der Effekt der Abwinklung für die A–B2-Orbitalwechselwirkungen beim 
Vergleich zwischen linearer und gewinkelter Anordnung? 
Welche AB2-Orbitale haben jeweils im linearen und gewinkelten Fall dieselbe 
Symmetrie? 

A

(linear)

A

(gewinkelt)

A

A

A

B A B
BB

A

A

A

A

1)

2)

3)

4)

1')

2')

3')

4')
 

 
Gezeigt sind alle 12 Symmetrie-adaptierten Linearkombinationen (Fragment-
Orbitale) der drei B-Atome (mit je einem s- und drei p-Orbitalen) um ein Haupt-
gruppenelement-Zentralatom A in einer planaren AB3-Verbindung. 
Ergänzen Sie jeweils die Orbitale an A mit der korrekten Phase für eine bindende 
und für eine antibindende Wechselwirkung mit den B3-Fragmentorbitalen. 
Welche AB3-Molekülorbitale haben dieselbe Symmetrie? 
 

A A A

A

(planar, 
Aufsicht)

die geschweifte Klammer
kennzeichnet jeweils einen entarten
(energiegleichen) Orbitalsatz

A A A

1) 2+3)

4) 5+6)

7)

zur Vereinfachung sind die
unterschiedlichen Orbital-
koeffizienten (verschiedene
Größe der Orbitalbeiträge)
nicht berücksichtigt

8+9)
A A

A
(perspektivische
Seitenansicht) A

10) 11+12)
A

A
B

B
B
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Gezeigt in 1) und 2) sind unterschiedliche relative Orbitalenergien von je einem p�-
Orbital an den beiden Atomen A und B. 
Skizzieren Sie die A–B-Orbitalwechselwirkungen mit dem bindenden und antibin-
denden Molekülorbital unter Berücksichtigung der relativen Orbitalenergien. Ma-
chen Sie dabei jeweils die relativen Beiträge der A- und B-Atomorbitale zu dem 
bindenden und dem antibindenden Molekülorbital mit einer Skizze der MOs deut-
lich.  
 

Energie1) Energie2)

A B A B  
 
Beschreiben und interpretieren Sie die Unterschiede der A–B-
Orbitalwechselwirkung in 1) und 2). 
Was steckt hinter der unterschiedlichen Orbitalenergie des A- und B-Atoms? 
 
Skizzieren Sie aus den angegebenen Orbitalen für das O-Atom und das H···H-
Fragment das MO-Diagramm mit den Orbitalen des H2O-Moleküls.  
 

Energie

O
HH

O
HH  

 
Interpretieren Sie das MO-Diagramm. 
Was ändert sich, wenn am O-Atom das s-Orbital hinzukommt? 
Worin liegt ein wesentlicher Unterschied bei der Beschreibung des H2O-Moleküls 
mit sp3-Hybridorbitalen und nach der MO-Theorie? 
 
Skizzieren Sie aus den angegebenen Orbitalen des N-Atoms und des H3-Fragments 
das MO-Diagramm mit den Orbitalen des NH3-Moleküls. Ergänzen Sie die zweite 
Orbitalkombination des entarteten Satzes beim H3-Fragment (sie muss wie die be-
reits gezeichnete Kombination eine Knotenebene aufweisen). 
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Energie

N
H H

HN
H H

H
 

 
Interpretieren Sie das MO-Diagramm. 
Worin liegt ein wesentlicher Unterschied bei der Beschreibung des NH3-Moleküls 
mit sp3-Hybridorbitalen und nach der MO-Theorie? 
 
Skizzieren Sie aus den angegebenen Orbitalen des C-Atoms und des H4-Fragments 
das MO-Diagramm mit den Orbitalen des CH4-Moleküls. Ergänzen Sie die fehlen-
den beiden Orbitalkombinationen des H4-Fragments (= leere Kästen). 
 

Energie

C
H H

HC
H H

H

H H

 
 
Interpretieren Sie das MO-Diagramm. 
Worin liegt ein wesentlicher Unterschied bei der Beschreibung des CH4-Moleküls 
mit sp3-Hybridorbitalen und nach der MO-Theorie? 
Die perfekte Tetraedergeometrie des CH4-Moleküls scheint mit der MO-Theorie 
aus der Überlappung der C- und H-Atomorbitale zunächst nicht so leicht nachvoll-
ziehbar, insbesondere wenn man an die 90°-Winkel der p-Orbitale am C-Atom 
denkt. Schaut man sich aber die Wechselwirkung der H-Atome mit den p-Orbitalen 
am C-Atom genau an, dann kann man auch aus der MO-Theorie die perfekte Tetra-
edergeometrie des CH4-Moleküls plausibel machen. Wie? Versuchen Sie ein Bild 
zu skizzieren, was die perfekte Tetraedergeometrie aus der Wechselwirkung der C-
p- mit den H-s-Atomorbitalen, d. h. ohne eine Hybridisierung am C-Atom plausibel 
macht (vgl. dazu den Hinweis auf S. 153 zu Abb. 2.70c in Riedel/Janiak, Anorgani-
sche Chemie, 9. Aufl.).  

2.101 
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Skizzieren Sie aus den angegebenen Orbitalen des Xe-Atoms und des F···F-
Fragments das partielle MO-Diagramm mit den Orbitalen des XeF2-Moleküls. 
 

Energie

Xe F Xe F F F  
 
Interpretieren Sie das MO-Diagramm. 
Was ändert sich, wenn Sie am Xe-Atom und an den F-Atomen die anderen p-Orbi-
tale und die s-Orbitale hinzunehmen? 
Vergleichen Sie die Bindungsbeschreibung für XeF2 nach dem MO-Modell und 
einer Lewis-Formel unter Beachtung der Oktettregel. 
Welche anderen Moleküle haben ein ähnliches qualitatives MO-Diagramm? 
 
Skizzieren Sie aus den angegebenen Orbitalen des N-Atoms und des N···N-
Fragments das MO-Diagramm mit den Orbitalen des 3N � -, Azidions. 
 

Energie

N N N N N N  
 
Interpretieren Sie das MO-Diagramm. 

Vergleichen Sie die Bindungsbeschreibung für 3N �  nach dem MO-Modell und 
einer Lewis-Formel. 
Welche anderen Moleküle haben ein ähnliches MO-Diagramm? 
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Koordinationsgitter mit Atombindungen � Molekülgitter 

Die Verbindung SiC kristallisiert in einem Atomgitter. Die Koordinationszahl bei-
der Atomsorten ist vier. 
a) Wovon hängt die Koordinationszahl der Atome in Atomgittern ab? 
b) Wie kommen die Bindungen in SiC zustande? 
c) Welche Eigenschaften hinsichtlich der Härte und des Schmelzpunktes erwarten 
Sie für SiC? 
 

Härte hart weich 

Schmelzpunkt bis 100 °C über 500 °C 
 
 
Germanium steht in der 4. Hauptgruppe des PSE. Es kristallisiert in einem Atomgit-
ter. 
a) Wie kommen die Bindungen im Germaniumkristall zustande? 
Welche Koordinationszahl haben die Germaniumatome? 
b) Welche Eigenschaften hinsichtlich der Härte und des Schmelzpunktes (s. nächste 
Seite) erwarten Sie für Germanium? 
 

Härte hart weich 

Schmelzpunkt bis 100 °C über 500 °C 
 
 
Welche Verwandtschaft besteht hinsichtlich der Anordnung der Atome zwischen 
dem Zinkblendegitter und dem Diamantgitter? 
 
Welche allgemeine Regel gilt für Elementpaare, die im Zinkblendegitter kristallisie-
ren, hinsichtlich der Valenzelektronenzahl? 
 
Worin besteht der wesentliche Unterschied zwischen einem Atomgitter und einem 
Molekülgitter? 
 
Ordnen Sie die folgenden Begriffe und Stoffe in das Schema ein: Atombindung, 
Coulomb-Anziehung, van-der-Waals-Bindung, Ionen, Moleküle, Atome, stark, 
schwach, fest, gasförmig, CO, BaO, Si. 
 

Kristallbausteine Art der Bindung 
zwischen den 
Gitterbausteinen 

Stärke der 
Bindung 

Aggregatzustand 
unter normalen 
Bedingungen 

Stoffe 
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Welche der folgenden Stoffe sind bei Raumtemperatur (20 °C) und 1 bar Druck 
a) gasförmig, 
b) fest? 
CaO, SO2, Al2O3, NH3, C2H6, ClF, AlP, KBr, HCl, H2S, MgO, Fe2O3, BN 
 
Vergleichen Sie die Höhe der Siedepunkte (Sdp.) der angegebenen Stoffpaare unter 
Verwendung der Zeichen „>„ oder „<„. 
a) Cl2 I2 
b) C3H8 (Propan) C4H10 (Butan) 
c) CCl4 CF4 

Der metallische Zustand 

Kristallstrukturen der Metalle 

Etwa 80 % der Metalle kristallisieren in einer der folgenden drei Gitterstrukturen: 
Kubisch-dichteste Packung (kdp), 
Kubisch-raumzentriertes Gitter (krz), 
Hexagonal-dichteste Packung (hdp). 
a) Ordnen Sie die fünf dargestellten Atomanordnungen den drei Strukturen zu und 
geben Sie die Koordinationszahlen an. 
 

 
 
b) Liegt bei den Strukturen mit kdp und hdp gleiche oder unterschiedliche Raumer-
füllung vor? 
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Geben Sie für die kdp-Struktur die Richtungen im Würfel der flächenzentrierten 
Elementarzelle an, die senkrecht zu den Ebenen dichtester Packung stehen. 
 
Aus welchem Grunde sind die Metalle mit kubisch-dichtester Packung besser plas-
tisch verformbar (z. B. beim Ziehen, Walzen, Schmieden) als Metalle mit hexago-
nal-dichtester Packung? 
 
Was bedeutet Polymorphie bei einem Metall? 
Nennen Sie ein Beispiel. 
 
Beim Hochofenprozess zur Herstellung von Eisen erhält man Roheisen. Daraus 
erzeugt man Stahl. Wodurch unterscheiden sich reines Eisen, Roheisen und Stahl? 

Physikalische Eigenschaften von Metallen � Elektronengas 

Nennen Sie einige physikalische Eigenschaften, die für Metalle typisch sind. 
 
Wie lässt sich die gute elektrische Leitfähigkeit der Metalle erklären? 
 
Warum sind Metalle im Unterschied zu Ionenkristallen und Kristallen mit Atombi-
ndungen duktil? 
 
Bei welchen Gittern sind die Valenzelektronen lokalisiert bzw. delokalisiert und die 
Bindungen gerichtet bzw. ungerichtet? 
 

 Valenzelektronen Bindungen 

Metallgitter   

Ionengitter   

Atomgitter   
 
Skizzieren Sie die Änderung der Elektronendichte zwischen zwei benachbarten 
Gitterbausteinen 
a) für einen Diamantkristall, 
b) für einen Natriumkristall. 
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Warum findet man bei Ionenverbindungen viele verschiedene Gittertypen, während 
bei Metallen im Wesentlichen nur drei Typen auftreten. 
 
Warum gibt es keine dichteste Kugelpackung in Molekülen mit kovalenter Bin-
dung? 

Energiebandschema von Metallen 

Wenn sich aus den Atomen eines Metalldampfes ein Metallkristall bildet, dann 
entsteht aus den Atomorbitalen gleicher Energie der isolierten Atome im Metall-
kristall ein Energieband mit Zuständen unterschiedlicher Energie. Das folgende 
Diagramm zeigt schematisch diese Aufspaltung für die 2p- und die 3s-Orbitale. 
 

 
 
a) Wie viele Energiezustände, 
b) Wie viele Quantenzustände 
gibt es im s-Band eines Metallkristalls, der aus N Atomen besteht? 
 
Wie viele Quantenzustände gibt es im p-Band? 
 
In welcher Größenordnung liegen die Abstände der Energieniveaus innerhalb eines 
Bandes, wenn der Metallkristall 1020 Atome enthält? 
 
Was verstehen Sie unter dem Begriff verbotene Zone? Welche Antwort ist richtig? 
a) In diesem Bereich gilt das Pauli-Verbot. 
b) In diesem Energiebereich gibt es keine Quantenzustände. 
c) Dieser Energiebereich kann von einem Elektron nie überschritten werden. 
d) In der verbotenen Zone gibt es Quantenzustände, die nicht besetzt werden. 
e) Im Kristall treten Elektronen mit Energien, die in diesem Bereich liegen, nicht 
auf. 
 

2.122 

2.123 

2.124 

2.125 

2.126 

2.127 



Der metallische Zustand 41

Von wie vielen Elektronen kann das p-Band eines Kristalls mit N Atomen maximal 
besetzt sein? 
a) von beliebig vielen b) 6 N c) N d) 3 N 
 
Skizzieren Sie die Besetzung des 3s-Bandes eines Natriumkristalls. 
 

 
 
 
Erklären Sie mit Hilfe des in der vorhergehenden Aufgabe dargestellten Bandsche-
mas die Bindung im Natriumkristall. 
 

Metalle � Isolatoren � Halbleiter � Leuchtdioden 

Die folgenden Bänderschemata sollen den drei Stoffklassen Metall, Isolator und 
Eigenhalbleiter zugeordnet werden. 
 

 
 
 
Wie groß ist bei Substanzen, für die die Bänderschemata a), b) und c) gelten, je-
weils der Energiebetrag, der notwendig ist, um ein Elektron aus dem obersten be-
setzten Energieniveau in das nächsthöhere Energieniveau zu bringen? 
 
Wie kann man die Isolatoreigenschaften mit dem gegebenen Bänderschema (Aufg. 
2.131) erklären? 
 
Wie kann man die Leitfähigkeit eines Metalls mit Hilfe des Bänderschemas (Aufg. 
2.131) erklären? 
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Im Gegensatz zu Natrium (vgl. Aufg. 2.129) sollte in einem Magnesiumkristall das 
3s-Band voll besetzt sein, da Magnesiumatome zwei s-Elektronen besitzen. Warum 
ist Magnesium trotzdem ein metallischer Leiter? 
 
Bei Eigenhalbleitern ist bei T = 0 K das Valenzband wie bei Isolatoren voll besetzt. 
a) Wie kann man die Leitfähigkeit bei Zimmertemperatur erklären? 
b) Warum nimmt im Gegensatz zu Metallen die Leitfähigkeit mit steigender Tem-
peratur zu? 
 
Was versteht man unter dem Begriff „Defektelektron“? 
 
Silicium ist ein Eigenhalbleiter mit einer verbotenen Zone von 1,1 eV. Skizzieren 
Sie das Bänderschema für Silicium. Zeichnen Sie die auftretenden Ladungsträger 
ein. 
 
In der folgenden Skizze ist ein Ausschnitt des Siliciumgitters dargestellt (Si kristal-
lisiert im Diamantgitter, vgl. Antwort zu Aufg. 2.106). 

Si
Si

Si

Si Si

Si
Si

Si Si Si

Si

Si

Si

SiSi

Si

Si Si

Si

Si Si

Si

Si

Si

Si

Si

Si

Si

 
 

a) Welche Rolle spielen die Elektronen des Valenzbandes bei der chemischen Bin-
dung? 
b) Zeichnen Sie in das Gitter ein Defektelektron und ein Leitungselektron ein. 
Was bedeutet die Erzeugung eines Elektron-Defektelektron-Paares im Bindungs-
bild? 
 
Bei den folgenden Elementen der 4. Hauptgruppe, die in der Diamantstruktur kris-
tallisieren, nimmt die Bindungsfestigkeit mit wachsender Ordnungszahl ab. Dies 
zeigen sehr eindrucksvoll die Schmelzpunkte. 
 

 Schmelzpunkte 

C (Diamant) 
Si 
Ge 
Sn (grau) 

oberhalb 3000 °C 
1410 °C 
947 °C 
Umwandlung in eine metallische Modifikation oberhalb 13 °C 

 
Wie ändert sich bei den angegebenen Elementen die Breite der verbotenen Zone? 
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Verbindungen, wie z. B. GaAs, bezeichnet man als III-V-Verbindungen, da sie von 
Elementen der 3. und 5. Hauptgruppe gebildet werden. Sie kristallisieren in der 
Zinkblende-Struktur, die mit der Diamant-Struktur verwandt ist (vgl. Aufg. 2.13 
und Aufg. 2.106). 
Welchen Leitungstyp (Metall, Isolator, Halbleiter) erwarten Sie bei III-V-
Verbindungen? 
 
 
Substituiert man in einem Siliciumkristall einige Si-Atome durch As-Atome, nimmt 
die Leitfähigkeit zu. 
a) Wie kann man die gegenüber reinem Silicium erhöhte Leitfähigkeit erklären? 
b) Zeichnen Sie das Energiebänderschema des mit Arsen dotierten Siliciums. 
Zeichnen Sie wie in Aufg. 2.138 die auftretenden Ladungsträger ein. 
c) Welcher Leitungstyp (n-Leiter oder p-Leiter) entsteht? 
 
 
Beantworten Sie die Fragen a) bis c) der Aufg. 2.142 für einen mit Indium dotierten 
Siliciumkristall. 
Zeichnen Sie unter a) ein entsprechendes Gitter wie in der Antwort der Aufg. 
2.142a. 
 
Warum muss das in der Halbleitertechnik verwendete Silicium extrem rein sein? 
 
Die elektrische Leitfähigkeit von Elektrolyten liegt in derselben Größenordnung 
wie die der Halbleiter und nimmt ebenso mit steigender Temperatur zu. 
Welche der folgenden Aussagen ist richtig? 
a) Es gibt keinen prinzipiellen Unterschied zwischen Elektrolyten und Halbleitern. 
b) Der wesentliche Unterschied ist der Leitungsmechanismus. 
c) Der wesentliche Unterschied ist der Aggregatzustand. 
 
 
a) Welche Halbleiter bezeichnet man als Hopping-Halbleiter? 
b) Welche Beispiele kennen Sie? 
 
 
Was ist bei einer Leuchtdiode (LED) das Prinzip der Entstehung von Licht? 
Schätzen Sie wie viel Prozent der elektrischen Energie weltweit für Beleuchtungs-
zwecke mit konventionellen Lichtquellen wie Glüh-, Halogen- und Fluoreszenz-
lampen (Leuchtstofflampen, „Neonröhren“) verbraucht wird. 
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Supraleitung 

Was bedeutet Supraleitung? 
 
Was sind Hochtemperatursupraleiter? 
 

Schmelzdiagramme von Zweistoffsystemen 

Welche Aussagen treffen für einen Mischkristall zu? 
a) Er besteht aus einem innigen Gemisch zweier Kristallsorten. 
b) Eine Atomsorte in einem Kristall wird teilweise statistisch durch eine andere 
ersetzt, wobei das Kristallgitter erhalten bleibt. 
c) In die Lücken eines Kristallgitters ist eine andere Atomsorte eingelagert. 
d) Es handelt sich um eine Mischung zweier Teilchensorten auf den gleichen Git-
terplätzen eines Kristallgitters. 
 
Die Gitter a) und b) bestehen aus der durch Kreise � symbolisierten Atomsorte. Mit 
der Atomsorte � bilden sich Mischkristalle. 
Zeichnen Sie die Anordnung der Atome 
a) in einem Substitutionsmischkristall, 
b) in einem Einlagerungsmischkristall. 
 

 
 
 
Was bedeutet unbegrenzte Mischbarkeit im festen Zustand? 
 
Welche der folgenden Bedingungen müssen erfüllt sein, damit zwei Metalle unbe-
grenzt mischbar sind? 
a) Sie müssen in derselben Gruppe des PSE stehen. 
b) Sie müssen in demselben Gittertyp kristallisieren. 
c) Die Atomradien dürfen sich nicht um mehr als etwa 15% unterscheiden. 
d) Sie müssen Substitutionsmischkristalle bilden. 
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Schmelzdiagramme sind Phasendiagramme bei konstantem Druck. Lösen Sie für 
das dargestellte Schmelzdiagramm folgende Aufgaben: 
a) Zeichnen Sie die Schmelzpunkte der Stoffe A und B ein. 
b) Kennzeichnen Sie die Liquidus- und die Soliduskurve. 
c) Was bedeutet die zwischen der Liquidus- und der Soliduskurve eingezeichnete 
waagerechte Linie? 
 

 
 
 

 
 
Eine Schmelze mit der Zusammensetzung X und der Temperatur T1 wird abgekühlt. 
a) Kennzeichnen Sie auf der A-B-Achse des Schmelzdiagramms die Zusammenset-
zung der Mischkristalle, die sich zu Beginn der Kristallisation ausscheiden. 
b) Beim raschen Abkühlen der Schmelze kristallisieren inhomogen zusammenge-
setzte Mischkristalle aus. Nimmt in einem Mischkristall nach innen die Konzentra-
tion an A oder die Konzentration an B zu? 
c) Welche Zusammensetzung hat beim schnellen Abkühlen der Schmelze der letzte 
Flüssigkeitstropfen? 
d) Die Schmelze wird extrem langsam abgekühlt. Welche Zusammensetzung haben 
die Mischkristalle? 
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Ein Mischkristall der Zusammensetzung Y wird in einem Thermostaten auf die 
Temperatur T2 gebracht. Welche Phasen liegen nach Einstellung des Gleichge-
wichts vor? 
(Angabe der Zusammensetzung auf der A-B-Achse) 
 

 
 
 
 
Für die Metalle Cadmium und Bismut gilt das folgende Schmelzdiagramm. 
 

         
 
a) Welche Kristalle scheiden sich beim Abkühlen einer Schmelze der Zusammen-
setzung X aus? 
b) Welche Kristalle scheiden sich beim Abkühlen einer Schmelze der Zusammen-
setzung Y am eutektischen Punkt E aus? 
c) Wodurch ist der eutektische Punkt ausgezeichnet? 
d) Warum kann sich aus einer Schmelze der Zusammensetzung X im Verlauf der 
Kristallisation niemals reines Bismut ausscheiden? 
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Kristalle des Stoffes A und des Stoffes B werden bei der Temperatur T1 im Ge-
wichtsverhältnis 1 : 3 innig vermischt. Was bildet sich aus dem Kristallgemisch? 
 

 
 
 
 

       
 
 
Lösen Sie für das System Sn-Pb folgende Aufgaben: 
a) Kennzeichnen Sie im Schmelzdiagramm die Zusammensetzung der Kristalle, die 
am eutektischen Punkt auskristallisieren. 
b) Zeichnen Sie die Breite der Mischungslücke bei 150 °C ein. 
c) Wie ändert sich die Löslichkeit von Sn in Pb unterhalb der eutektischen Tempe-
ratur? 
d) Gibt es Mischkristalle mit 10% Pb und 90% Sn? 
e) Gibt es Mischkristalle mit 10% Sn und 90% Pb? 
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a) Kennzeichnen Sie im Schmelzdiagramm Ag-Cu die Zusammensetzung der 
Mischkristalle, die sich aus einer Schmelze mit 20% Cu bei beginnender Kristallisa-
tion ausscheiden. 
 

 
 
b) Diese Mischkristalle werden der Schmelze entnommen und bei 600 °C getem-
pert. Welcher Prozess findet statt? 
c) Was geschieht, wenn man diese Mischkristalle schnell auf Zimmertemperatur 
abkühlt (abschreckt)? 
 

 
 
a) Kennzeichnen Sie im Schmelzdiagramm Mg-Ge die eutektischen Punkte und das 
Schmelzpunktsmaximum. 
b) Wodurch entsteht das Schmelzpunktsmaximum? 
c) Treten in diesem System Mischkristalle auf?  
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Welche Stoffe scheiden sich beim Abkühlen von Schmelzen der Zusammensetzun-
gen X, Y und Z aus? 
 
Was versteht man unter a) inkongruentem, b) kongruentem  
Schmelzen einer intermetallischen Phase? 
 

 
 
a) Nennen Sie die beiden wesentlichen Merkmale, die sowohl für das System Mg-
Ge als auch für das System Na-K gelten. 
b) In welchen beiden wichtigen Eigenschaften unterscheiden sich die Systeme? 
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a) Die Phase Na2K wird erwärmt. Was geschieht am peritektischen Punkt P? 
b) Kennzeichnen Sie den Bereich der Zusammensetzung der Schmelze, aus der 
Na2K auskristallisiert. 
 
Eine Schmelze, die genau die Zusammensetzung der Phase Na2K hat, wird abge-
kühlt. Welche Vorgänge laufen nacheinander ab? (vgl. Aufg. 2.165) 
 
 

 
 
Sowohl im System Mg-Sn als auch im System Hg-Tl tritt eine intermetallische 
Phase mit Schmelzpunktsmaximum auf. Worin unterscheiden sich die beiden Sys-
teme aber? 
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Vergleichen Sie die Schmelzdiagramme Au-Bi und Pb-Bi. 
a) Was ist beiden Systemen gemeinsam? 
b) Was sind die wesentlichen Unterschiede? 
 
Welche grundlegenden Unterschiede bestehen hinsichtlich der Stöchiometrie zwi-
schen Ionenverbindungen und kovalenten Verbindungen einerseits und intermetalli-
schen Verbindungen andererseits? 
 
Kennzeichnen Sie in den gegebenen Schmelzdiagrammen  
Liquiduskurven (L), Soliduskurven (S), 
Mischungslücken, Mischkristallbereiche. 
Geben Sie an, ob die Stoffe A und B im festen Zustand unbegrenzt, begrenzt oder 
nicht mischbar sind. 
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Kennzeichnen Sie bei den folgenden Typen von Schmelzdiagrammen die Phasenbe-
reiche.  
Benutzen Sie die Symbole: S = Schmelze, M = Mischkristall, MA = A-reicher 
Mischkristall, MB = B-reicher Mischkristall. 
Beispiel: 

 
 

 
 
 
 

 
 
Welche Zusammensetzung haben die im System Al-Ca auftretenden Phasen? Kenn-
zeichnen Sie wie in Aufg. 2.171 die Phasenbereiche. 
 

2.171 

2.172 



van-der-Waals-Kräfte 53

 
 
a) Tragen Sie im System Ag-Mg die eutektischen und die peritektischen Punkte ein. 
b) Kennzeichnen Sie die Zweiphasengebiete flüssig-fest durch helle Grautönung. 
c) Füllen Sie die Zweiphasengebiete fest-fest (Mischungslücken) dunkelgrau aus. 
 

van-der-Waals-Kräfte 

Welche Wechselwirkungen verursachen die van-der-Waals-Kräfte? 
 
Welche Wechselwirkung ist für die van-der-Waals-Kräfte am Wichtigsten? 
 
Wie entsteht ein fluktuierender Dipol? 
 
Die Siedepunkte nehmen mit wachsender Ordnungszahl vom Helium zum Xenon 
zu. Warum ist dies so? 
 
Was versteht man unter „weichen“ und „harten“ Atomen? 
 
Vergleichen Sie die Atome der Paare F – Br, O – Se und N – As. Welches sind die 
härteren Atome? 
 
a) Bei welcher Gruppe der kristallinen Feststoffe sind die van-der-Waals-Kräfte für 
die Bindungsenergie entscheidend? Nennen Sie Beispiele.  
b) Welche signifikanten Eigenschaften haben diese Feststoffe? 
 
Welche Rolle spielen die van-der-Waals-Kräfte bei Graphit, Arsengrau, Selengrau und 
Talk? 
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Molekülsymmetrie 

Sie haben einen Punkt mit den Koordinaten (x, y, z) im kartesischen Koordinaten-
system: 

x

y

z
(x, y, z)

x

z
y

 
Geben Sie die Koordinaten des Punktes nach den folgenden Symmetrieoperationen 
an: 
a) Drehung um 180° mit C2-Achse kolinear zur z-Achse, 
b) Spiegelung an xy-Ebene (�), 
c) Punktspiegelung (i) im Ursprung, 
d) Operation S2 mit S2-Achse kolinear zu x-Achse.  
 
Sie haben einen Punkt mit den Koordinaten (x, y, z) im kartesischen Koordinaten-
system (vgl. Aufg. 2.182). 
a) Welche Symmetrieoperation ergibt die Transformation (x, y, z) � (–x, y, –z)? 
b) Welche Folgen aus zwei Symmetrieoperationen (ohne die Identität) ergeben die 
Transformation (x, y, z) � (x, –y, –z)? (mindestens sechs mögliche Antworten.) 
c) Welche Symmetrieoperation gibt die Transformation (x, y, z) � (y, –x, z)?  
(Vertauschung von �x� und �y�!) 
 
Finden und zeichnen (oder beschreiben) Sie die Lage der Symmetrieelemente für 
die folgenden Moleküle: 
a)  b)  c)  
 
 
 
d)  e)  f)  
 
 
 
g)  h)  i)  
 
 
 
 
j)  k)  l)  
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