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2. Die chemische Bindung

lonenbindung

lonengitter - Koordinationszahl

In einem Kiristall sind die Bausteine dreidimensional periodisch angeordnet. Diese
regelméfBige Anordnung nennt man Kristallgitter.

In Kristallen existiert eine regelméBige dreidimensionale Anordnung der Bausteine
(Fernordnung). In Glésern sind Ordnungen der Bausteine nur in kleinen Bereichen
vorhanden (Nahordnung). Beim Erwédrmen schmelzen sie daher nicht bei einer
bestimmten Temperatur, sondern erweichen allméhlich.

Die Kiristallbausteine kénnen Atome, Ionen oder Molekiile sein. Nach der Art der
Kristallbausteine und der zwischen ihnen wirkenden Bindungskréfte unterscheidet
man zwischen Atomkristallen, Metallkristallen, Ionenkristallen und Molekiilkristal-
len.

a) Die Bindungskrifte sind elektrostatischer Natur. Kationen und Anionen ziehen
sich auf Grund der entgegengesetzten elektrischen Ladung an. Die Anziehungskraft
wird durch das Coulomb'sche Gesetz beschrieben.

b) Die Anziehungskraft ist ungerichtet; sie ist in allen Raumrichtungen wirksam.

Die Gitterenergie ist die Energie, die frei wird, wenn sich die Ionen aus unendlicher
Entfernung einander ndhern und einen Kristall bilden.

a) b)

Na — Na"+e” Ionisierungsenergie von Natrium
Cl+e = CI' Elektronenaffinitit von Chlor
Na“ + ClI" — NaCl-Gitter Gitterenergie

Die Bildung von Ionenverbindungen ist energetisch giinstig, wenn bei einem Ele-
ment wenig lonisierungsenergie aufgewendet werden muss und bei dem anderen
Element moglichst viel Elektronenaffinitét frei wird.

Typische lonenverbindungen bilden
Na mit F, O und C1
und Ca mit F, O und CI.
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Typische lonenverbindungen entstehen durch Vereinigung von ausgepréagt metalli-
schen Elementen mit solchen Nichtmetallen, die im PSE in der rechten oberen Ecke
stehen.

a) Auftretende Ionen Elektronenkonfiguration
Na', F-, 0> 1s% 2s? 2p°
CI', Ca?" 1s? 2s? 2p® 3s% 3p®

b) Die aufgefiihrten Ionen haben die Elektronenkonfigurationen der Edelgase Neon
(1s? 2s% 2p®) und Argon (1s? 2s? 2p°® 3s2 3p°).
¢) NaF, Na,O, NaCl, CaF,, CaO, CaCl,.

a) Kationen: positive Ladung = (frithere) Hauptgruppennummer

b) Anionen: negative Ladung = 8 minus (fritherer) Hauptgruppennummer oder 18
minus (neuer) Gruppennummer des 18er-Systems.

Hierin driickt sich das Bestreben der Atome aus, die Elektronenkonfiguration der
Edelgase zu erreichen.

Nein, fiir [onenverbindungen werden keine Bindungsstriche verwendet.

Die Koordinationszahl (KZ) eines lons ist die Zahl der nichsten, gleich weit ent-
fernten und entgegengesetzt geladenen Ionen, von denen es im Kristall umgeben ist.

a)

Die Teilgitter der Kationen und Anionen sind identisch. Die schwarzen und weilen
Kreise sind daher vertauschbar.
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b) Koordinationszahlen
6

¢) Koordinationspolyeder:

AN

d) NaCl-/Natriumchlorid-

Tetraeder

ZnS-/Zinkblende-

127

Wiirfel

CsCl-/Cédsiumchlorid-Gitter

Im Kristall gibt es keine isolierten CsCl-Baugruppen. Die Bindung existiert nicht
nur zwischen einem Cs"-Ion und einem Cl -Ion. Die Coulomb'sche Anziehung ist in
allen Raumrichtungen gleich wirksam. Im CsCl-Kristall werden daher von jedem
Ion acht Nachbarn gleich stark gebunden.

Fluorit-Struktur
a) 8 : 4

Wiirfel Tetraeder

b) e Kation

o Anion

Die Koordinationszahl der Siliciumionen ist vier.

Rutil-Struktur

6
Oktaeder
e Kation

o Anion

3

Dreieck

Das Verhiltnis der Koordinationszahl von Silicium zu der von Sauerstoff muss 2 : 1
sein, da das stochiometrische Verhéltnis der Ionen 1 : 2 betrégt.

lonenradien - Radienquotienten

r(Be’) < r(Ca*)
r(Mg?) > r(AP)
r(Li") < r(Na")
r(Ca’") > rMg”)
r(Fe?") > r(Fe*)
r(ChH < ()
r(F) > r(Na")

r (Co*)
r(F)
r(CI)
r (K

r (Na")
r (AP
r (Na")

A ANV V V AV

r (Co™)
r(Br)

r (K9

r (AP
r (Mg*")
r (0%)
r(CI)
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Der Ionenradius nimmt jeweils ab:

1) bei lonen desselben Elements mit steigender lonenladung,

2) in einer Gruppe des PSE von unten nach oben,

3) bei gleicher Elektronenkonfiguration mit wachsender Ordnungszahl.

a) Bei hoherer Ionenladung ziehen sich entgegengesetzt geladene lonen im Gitter
starker an. Der Gleichgewichtsabstand der Ionen im Gitter nimmt daher ab.

b) Bei gleicher Elektronenkonfiguration nimmt der Radius mit steigender Kernla-
dung ab, da die Elektronenhiillen vom Kern stirker angezogen werden.

Die in der Antwort zu Aufg. 2.17 unter 2) und 3) genannten Effekte kompensieren
sich annédhernd.

Sowohl die Zunahme der Kernladung als auch die Zunahme der lonenladung (durch
dichtere Anndherung der entgegengesetzt geladene Ionen im Kristallgitter) bewir-
ken eine Abnahme des Ionenradius. Fiir das Paar O*", F~ sind diese beiden Effekte
entgegengesetzt, fiir das Paar Na®, Mg?" wirken sie gleichsinnig.

Wenn ein bestimmter Wert von & unterschritten wird, ist eine kleinere Koordina-
Tp

tionszahl giinstiger. Bei gleichbleibender geometrischer Anordnung kann der Ab-

stand von Kation und Anion nicht weiter abnehmen, sobald sich die Anionen beriih-

ren. Eine weitere Annéherung ist erst dann wieder moglich, wenn die Koordinati-

onszahl kleiner wird.

Die folgende Tabelle gibt die Bereiche der Radienverhiltnisse fiir die wichtigsten
Koordinationszahlen des Kations an.

KZ K / Ta
4 0,22-0,41
6 0,41-0,73
8 >0,73

Da das Radienverhiltnis ri / ra = 0,54 ist, haben die Mg?*-Ionen die Koordinations-
zahl 6, die F-Ionen miissen die Koordinationszahl 3 haben.

MgF; kristallisiert im Rutilgitter (vgl. Aufg. 2.15).

rk / ta = 0,89, Pb*" KZ = 8, F- KZ = 4, PbF; kristallisiert im Fluoritgitter (Aufg.
2.15).
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2.25

2.26

2.27

Gitterenergie

Energie
AbstoBungsenergie

Gesamtenergie

AbstoBungsenergie i
bei Ty \

o r—
Coulomb-Energie |
bei To

Coulomb-Energie

Bei der Anndherung der Ionen wird Coulomb-Energie frei. Die Energie des lonen-
gitters nimmt daher ab. Gegen die Abstoung der Elektronenhiillen der lonen muss
bei Anndherung Arbeit verrichtet werden.

Bei groflen Absténden tiberwiegt die Coulomb-Energie, bei sehr kleinen Abstédnden
die AbstoBungsenergie. Die resultierende Gesamtenergie durchlduft daher ein Mi-
nimum.

Die Lage des Minimums bestimmt den Gleichgewichtsabstand ro der Ionen im Git-
ter, die frei werdende Gesamtenergie beim Abstand 1o ist die Gitterenergie U.

Die Gitterenergie betrigt etwa 90% der Coulomb-Energie.

a) Bei gleicher Ionenladung wichst die Gitterenergie mit abnehmendem Abstand.
Kleinere Tonen liefern bei gleichem Gittertyp hohere Gitterenergien.

b) Mit wachsender Ionenladung wichst die Gitterenergie stark an, da die Coulomb-
Energie proportional dem Produkt der lonenladungszahlen Zx - Zx ist.

UCNM
Iy

U(CaO) > U(BaO),dar. . <.
UNal) < UMaCl),dar. >r,

U(LiF) < UMgO)daZ, ~Z <7 . ~Zg

ZNa+ : ZF, 7 cat Z 0 = 1 : 4. Das Verhiltnis der Gitterenergien von NaF und

CaO ist daher ungefdhr 1 : 4 (vgl. Aufg. 2.25).
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Mit steigender Gitterenergie nehmen sowohl die Harte als auch die Schmelzpunkte
von Ionenkristallen zu. Beide Grof3en wachsen daher in der Reihe Nal, NaCl, BaO,
MgO.

lonenleitung - Fehlordnung

a) Wanderung von Kationenleerstellen, von Zwischengitterkationen und Verdréin-
gung von Gitterkationen durch Zwischengitterkationen.

b) Wanderung von Kationenleerstellen und Anionenleerstellen.

a) Bei Silberhalogeniden, b) bei Alkalimetallhalogeniden.

a) Zwei Y>*-Ionen verdringen zwei Zr*"-Ionen von den Gitterplitzen. Die ver-
dréingten Zr**-Tonen reagieren mit den Sauerstoffionen von Y203 und einem Sauer-
stoffion des ZrO,-Gitters wieder zu ZrO». Es entsteht daher eine zweifach positiv
geladene Sauerstoffleerstelle im ZrO,-Gitter und dadurch Anionenleitung (bei
1000 °Cetwa 5-102 Q' em™).

b) Y,0, +2Zr,, + Oy —2Y,, + V5 + 2710,

Die ZrO,-Y,0s3-Anionenleiter werden in Brennstoffzellen und zur Bestimmung von
kleinen O»-Partialdriicken verwendet.

Atombindung

Elektronenpaarbindung - Lewis-Formeln

a) Ionenbindung: LiF, Al,O3, BaO, KBr, CsCl
b) Atombindung: C(Diamant), C,Hs, CO2, NH3, SiHa, SO, Cl»
Ionenbindung tritt bei den Verbindungen von Metallen mit Nichtmetallen auf.

Nichtmetallatome bilden untereinander Atombindungen aus, und zwar nicht nur in
Verbindungen, sondern auch in elementaren Stoffen, wie z. B. Diamant und Chlor.

a) Die Striche 1 und 3 bedeuten bindende Elektronenpaare.

Bindende Elektronenpaare werden zwischen die Elementsymbole geschrieben. Sie
gehoren beiden Atomen gemeinsam an.

Die Striche 2 und 4 bedeuten nichtbindende Elektronenpaare.

b) Zwei. Die beiden Wasserstoffatome sind durch je eine Elektronenpaarbindung an
das Sauerstoffatom gebunden.

Die Striche 1 und 5 bedeuten nichtbindende Elektronenpaare, die Striche 2 bis 4
bedeuten bindende Elektronenpaare.
Man erhilt die Formeln nach folgendem Prinzip:
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Jedes ungepaarte Elektron kann mit einem ungepaarten Elektron eines anderen
Atoms eine Elektronenpaarbindung bilden.

H c 10 Icl
H, CH,4 H,O HCI
H- 'Tl /O\ —
H-H Cen 0O H—Cl|
H
CO, CCly
C Icll
{o=c=0) < S
\~> |_||
02 CLL,O
0 /=)
° N 6%
(10%0l) NN
B Cl
Icl- —
ICI—CllI

Bei anderen moglichen Molekiilen wie z. B. CO sind die Bindungsverhéltnisse
komplizierter. Sie werden spéter behandelt, s. auch Riedel/Janiak, Anorganische
Chemie, 9. Aufl.

2.36  Bei Hauptgruppenelementen sind an Bindungen nur Elektronen der dullersten Scha-
le beteiligt. Die Elektronen der dufersten Schale werden daher als Valenzelektronen
bezeichnet. Die Elektronen der inneren Schalen brauchen bei der Betrachtung von
Bindungen nicht berticksichtigt zu werden (vergleichen Sie Aufg. 1.85-1.87).

Bei Verbindungsbildungen werden allerdings nicht immer alle Valenzelektronen

benutzt.
2.37 B: drei Valenzelektronen
N: fiinf Valenzelektronen
C: vier Valenzelektronen
Cl: sieben Valenzelektronen
2.38 a)
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b) In den genannten Verbindungen werden gerade so viele Atombindungen ausge-
bildet, dass fiir jedes Atom Edelgaskonfiguration entsteht.

AuBer fir Wasserstoff gilt daher: Zahl der Bindungen = 8 minus (frithere) Haupt-
gruppennummer.

Angeregter Zustand - Bindigkeit - Formale Ladung

Durch Anregung eines 2s-Elektrons in den 2p-Zustand erhdlt man ein angeregtes
Kohlenstoffatom (C*) folgender Konfiguration:

c*
2s 2p

Das angeregte Kohlenstoffatom hat vier ungepaarte Elektronen und kann daher vier
Atombindungen bilden.

a) Im Gegensatz zum Kohlenstoffatom ist beim Stickstoffatom eine Anregung nur
durch Ubergang eines Elektrons von der L-Schale in die energetisch viel hoher
gelegene M-Schale moglich. Diese Anregungsenergie kann jedoch durch Ausbil-
dung weiterer Atombindungen nicht gedeckt werden. Dies gilt fiir alle Hauptgrup-
penelemente.

Die Hauptgruppenelemente konnen nicht mehr als vier 2-Zentren-2-Elektronen-
(2Z/2E-)Atombindungen ausbilden (Oktettregel).

b) Das Sauerstoffatom hat im Grundzustand nur zwei ungepaarte Elektronen:
0
2s 2p

H4O koénnte nur von einem angeregten Sauerstoffatom gebildet werden. Die Anre-
gung eines Elektrons in hohere Orbitale, z. B. das 3s-Orbital, erfordert so viel Ener-
gie, dass keine chemische Verbindung mit einem angeregten Sauerstoffatom gebil-
det wird. Daher kénnen sich nur zwei Elektronenpaarbindungen ausbilden.

Denkbar wire eine Verbindung HsO*" (isoelektronisch zu CHs und NH}).

Den Hauptgruppenelementen stehen nur vier Orbitale zur Ausbildung von Atombi-
ndungen zur Verfiigung. Stickstoff kann maximal vierbindig sein (vgl. Aufg. 2.40
und 2.44).

a) Die einzig mogliche Formel, die die geforderte Bedingung erfiillt, ist |[C=0|.
b) C: formale Ladung —1
O: formale Ladung +1
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o ®
o}

Die formale Ladung gibt man in der Lewis-Formel folgendermalien an: IC=0I

S) ®
C und O haben die gleiche Elektronenkonfiguration wie N. Sie kénnen daher wie N
in N» drei Atombindungen bilden.

Man muss sich klar dartiber sein, dass die formale Ladung keine tatséchlich am
Atom auftretende Ladung ist.

+ - — 0 =

e_

1 o_"I0l o ® .+ _ 10" oo . IRbelH
e 10-N® [Ic=N1] b O 10-N®  \N=N=0,  — B-N
H ol H ol Nafd

a)
101° o)
~ FI>®— -~ lg O—H < E’ OH>
oo o Ro- R
H=Q" To- W2 Jo-H HO™ oH

Die linke Lewis-Formel erfiillt mit der Einfiihrung von Formalladungen die Oktett-
regel. Die mittlere Lewis-Formel zeigt, dass nichtklassische n-Bindungen (gestri-
chelte Linie, Hyperkonjugation) vom terminalen O- zum P-Atom die 6-Bindung
verstirken (gemaB der Molekiilorbital-Beschreibung). Haufig wird auch die (verein-
fachte) rechte, eingeklammerte Lewis-Formel mit einer ,,Doppelbindung® zwischen
P und terminalem O geschrieben. Dabei steht der zweite Valenzstrich aber nicht fiir
eine 2-Zentren-2-Elektronen-m-Doppelbindung.

Valenzstriche sind Symbole, die fiir unterschiedliche Bindungen verwendet werden.

Sie konnen fiir ,,normale* 2-Zentren-2-Elektronen-Bindungen aber auch fiir Mehr-
zentrenbindungen stehen.

b) Das Phosphoratom bildet vier kovalente 2-Zentren-2-Elektronen-Bindungen zu
den vier Sauerstoffatomen. Dazu kommen Mehrzentrenbindungen von den freien
Elektronenpaaren des terminalen O-Atoms in die leeren o,*-Orbitale (siche das
MO-Diagramm zu ClO, — isoelektronisch zu POz_ —in Abb. 2.75 in Riedel/

Janiak, Anorganische Chemie, 9. Aufl. und Riedel/Meyer, Allgemeine und Anorga-
nische Chemie, 11. Aufl., Abb. 2.55).

©) ol IOH | 10H | 10H
P [ L I
3s 3p

Eine Molekiilorbital-Beschreibung (s. Literatur unter b) macht aber im Unterschied
zum Késtchenschema deutlich, dass das Phosphor-s- und die drei p-Orbitale jeweils
gleichzeitig mit mehreren Sauerstoffatomen ein os- und drei o,-bindende (und zu-
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gehorige antibindende) Molekiilorbitale bilden. Die vier bindenden MOs sind mit
acht Elektronen (fiinf vom P-Atom und drei von den O-Atomen) gefiillt.

Die Verbindungen SFe und SiF?~ sind isoelektronisch, so dass die jeweilige Be-
schreibung durch Lewis-Formeln oder ein Molekiilorbitaldiagramm sehr dhnlich ist.

IFl o [FI® IF IFI

= ég El |E<§E| 'E"~-§———“E' Eé =

_ _o > _ _ - - _ ST _ _

E7 | [F [F” @ F E ] E” | >F
IFI IFI° IFI IFI
B IF1© N Fl %

Eu,d oy B Ee IZsl Fi

_ i -> i _ - _ .I‘--.— i

1 B FT_E S ] > F
IF| IFI® IF| IFI

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.
Ein Molekiilorbital-Diagramm (sieche Abb. 2.75 in Riedel/Janiak, Anorganische
Chemie, 9. Aufl.) zeigt, dass das S/Si-s- und die drei p-Orbitale jeweils gleichzeitig
mit allen sechs Fluoratomen ein os- und drei 6,-bindende Molekiilorbitale bilden,
die mit acht Elektronen gefiillt sind. Damit bestehen vier 7-Zentren-2-Elektronen-
Bindungen, ergénzt durch zwei nichtbindende Molekiilorbitale der sechs Fluorato-
me. Dieser Sachverhalt wird durch die mesomeren Lewis-Formeln ebenfalls zum
Ausdruck gebracht und konnte durch die mittlere Lewis-Formel mit ausschlieSlich
gestrichelten S/Si---F-Bindungen in einer Formel verdeutlicht werden. Die S/Si—F-
Bindungen sind stark polar.

Nichtklassische m-Bindungen (Hyperkonjugation) von den freien Elektronenpaaren
der F-Atome in die leeren o,*-Orbitale konnen die 6-Bindungen verstérken.

Zu Mesomerie sieche Aufg. 2.90-2.95.

Die Absténde der Fluoratome in beiden Verbindungen wéren kleiner als ihre van-
der-Waals-Durchmesser, was zu einer Inter-Fluoratom-AbstoBung und damit Auf-
weitung und Schwichung der O/N-F-Bindung fiihrt.

SFes und PFs sind auch deshalb stabiler, weil die S—F- und die P-F-Bindungen pola-
rer sind als die O—F- und die N-F-Bindungen. Die Existenz von hyperkoordinierten
Molekiilen wird im Wesentlichen durch geniigend polare Bindungen bedingt. Eine
d-Orbitalbeteiligung ist fiir die Elemente der zweiten und dritten Periode nicht es-
senziell und sollte nicht fiir die Unterschiede zwischen OFs und SFs oder NFs und
PFs herangezogen werden. Die Oktettregel wird in keinem der vorstehenden Mole-
kile verletzt (vgl. Aufg. 2.45). In einem hyperkoordinierten EFs oder EFs Molekiil
entspricht eine konventionelle Lewis-Formel nicht sechs oder fiinf 2-Zentren-2-
Elektronen-Bindungen, sondern stellt Mehrzentrenbindungen dar. Aufgrund des
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hohen ionischen Bindungscharakters werden weniger als 2 Elektronen zwischen
den gebundenen Atomen geteilt.

Valenzschalen-Elektronenpaar-AbstoRungs-(VSEPR-)Modell

Berechnung der Zahl der Elektronenpaare:

XeOF,: 8e(Xe) + 2e(0) + 2¢(2F) = 12e = 6 Elektronenpaare, davon werden 2
Elektronenpaare fiir die Xe=O-Doppelbindung benétigt (2B = B), 2 Elektronenpaa-
re (B») fiir die beiden Xe—F-Bindungen. Es verbleiben 2 freie Elektronenpaare (E»).

Die beiden Elektronenpaare einer Doppelbindung (2B) befinden sich in einem
Raumbereich zwischen Zentral- und Ligandenatom. Fiir die Typ-Eingruppierung
wird dieser Raumbereich der Doppelbindung dem Raumbereich einer Einfachbin-
dung (B) gleichgesetzt, d. h., 2B = B und A(2B)B... = AB»...

Typ: A(2B)B2E; = AB3E; = T-formige Struktur mit den beiden F-Atomen trans
zueinander und Xe=0 in der Mitte oder unter Beriicksichtigung der beiden freien
Elektronenpaare E eine trigonal-bipyramidale Anordnung mit Xe=0 und E; in der
dquatorialen Ebene (groflere Raumbeanspruchung von Doppelbindung und freien
Elektronenpaaren).

XeOF4: 8e(Xe) + 2e(0) + 4e(4F) = 14e = 7 Elektronenpaare, davon werden 2
Elektronenpaare fiir die Xe=0-Doppelbindung benétigt (2B = B), 4 Elektronenpaa-
re (By) fiir die vier Xe—F-Bindungen. Es verbleibt 1 freies Elektronenpaar (E).

Typ: A(2B)B4E = ABsE = quadratisch-pyramidale Struktur mit den vier F-Atomen
in der Ebene und Xe=0 in axialer Stellung oder unter Beriicksichtigung des freien
Elektronenpaares eine oktaedrische Struktur mit Xe=0O und E trans zueinander.

ClO; und XeOs sind isovalenzelektronisch: 8e(Cl/Xe) + 6e(60) = 14¢ = 7 Elekt-

ronenpaare, davon werden 6 Elektronenpaare fiir die drei C1 /Xe=0O-Doppelbindun-
gen benotigt (3x2B = Bs). Es verbleibt 1 freies Elektronenpaar (E).

Typ: A(2B):E = AB3E = trigonal-pyramidale Struktur oder unter Berticksichtigung
des freien Elektronenpaares eine tetraedrische Struktur.
e Q oL oL

F
| A o wF

0=Xe&d Xe' _Cl= _Xes
\ F"'N F 0770 070
F 0 o) 0

Das VSEPR-Modell liefert schnell eine anschauliche Deutung der Molekiilstruktu-
ren. Es ist gut fiir kovalente Hauptgruppenverbindungen anwendbar. Fiir die Ne-
bengruppenelemente kann das Modell in der Regel nicht verwendet werden.

Das VSEPR-Modell erlaubt eine Interpretation der Molekiilgeometrie um ein Zent-
ralatom. Das Koordinationspolyeder und die Konfiguration der Ligandenatome (cis,
trans usw.) lassen sich erkldren und auch vorhersagen. Bindungswinkel kénnen
abgeschétzt werden.
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Das VSEPR-Modell gibt aber keine Beschreibung der elektronischen Struktur. Es
ist im Gegenteil in Bezug auf die elektronische Struktur sogar irrefithrend, da es
lokalisierte 2-Zentren-2-Elektronen-Bindungen vorspiegelt, wo tatsachlich Mehr-
zentrenbindungen vorliegen (vgl. dazu Aufg. 2.44-2.46).

PF,Cls: GroBere Liganden (Cl) besetzen die mehr Platz bietenden dquatorialen Po-
sitionen.

Alternativ: Elektronegative Substituenten ziehen bindende Elektronenpaare stérker
an sich heran und vermindern damit deren Raumbedarf. In der trigonalen Bipyra-
mide besetzen die elektronegativeren Atome — da ihre Bindungselektronen weniger
Raum beanspruchen — die axialen Positionen.

XeF; : 8e(Xe) + 3e(3F) — le(+) = 10e = 5 Elektronenpaare, davon werden 3 Elekt-

ronenpaare fiir die drei Xe—F-Bindungen benétigt. Es verbleiben 2 freie Elektro-
nenpaare (E»).

Typ: AB3E; = T-formige Struktur oder unter Berticksichtigung der beiden freien
Elektronenpaare E eine trigonal-bipyramidale Anordnung mit E, in der d4quatorialen
Ebene (groBere Raumbeanspruchung von freien Elektronenpaaren).

Der Platzbedarf der freien Elektronenpaare verringert die F—Xe—F-Bindungswinkel
zu kleiner 90°.
ey | F

4:(9X\e-F nDS\‘;‘F
F F

SF4: 6e(S) + 4e(4F) = 10e : 2 = 5 Elektronenpaare, davon werden 4 Elektronenpaa-
re fiir die vier S—F-Bindungen benétigt. Es verbleibt 1 freies Elektronenpaar (E).

Typ: AB4E = verzerrter Tetraeder bis verzerrt pyramidal mit A als Spitze.

Der Platzbedarf der freien Elektronenpaare verringert die F—-S—F-Bindungswinkel
zu kleiner 120° und kleiner 180°.

Elektronegativitédt - Polare Atombindungen

Die Elektronegativitit ist ein MaB fiir die Féhigkeit eines Atoms, in einer Bindung
die bindenden Elektronen an sich zu ziehen.

Das elektronegativere Cl-Atom hat die groere Tendenz, das bindende Elektronen-
paar an sich zu zichen, als das H-Atom. Die Bindungselektronen sind daher un-
gleichméBig auf die beiden Atome verteilt, es entsteht eine polare Atombindung.
Die Polaritdt der Bindung kann durch die Partialladungen 6+ und 6— zum Ausdruck
gebracht werden:

& &

H (_3_|:
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In der Schreibweise mit Punkten kann man eine unpolare Atombindung, polare
Atombindung und Ionenbindung folgendermaf3en darstellen:

Unpolare Atombindung Cl o Cl:
P zunehmende
Polare Atombindung H : (:::|: Elektronegativitts-
] o differenz
Ionenbindung Na* :Cl:
2.51 Nein.

2.52 Die Tendenz eines gebundenen Atoms, die Bindungselektronen an sich zu zichen,
wird um so groBer sein, je grofer die Fahigkeit des freien Atoms ist, sein eigenes
Elektron festzuhalten (groBere lonisierungsenergie) und ein zusétzliches Elektron
aufzunehmen (groBere Elektronenaffinitét).

2.53  Die Elektronegativitit wird grofer
a) innerhalb einer Gruppe des Periodensystems von unten nach oben,
b) innerhalb einer Periode von links nach rechts.
Wasserstoff hat ungefihr die gleiche Elektronegativitdt wie Bor.

2.54  a)niedrigste Na < Al < C <N < O hochste Elektronegativitit
b) niedrigste K < Si < S < Cl <F hochste Elektronegativitit

2.55 a) hochste NaF > MgO > H,0 > CH4 niedrigste Elektronegativititsdifferenz
b) hochste NaF > MgO > H>O > CHj niedrigste Bindungspolaritit

Die Reihenfolge ist identisch, weil sich die Bindungspolaritdt im Wesentlichen aus
der Elektronegativititsdifferenz ergibt.

Ionenbindung und Atombindung sind Grenzfélle der chemischen Bindung, zwi-
schen denen es flieBende Uberginge gibt (vgl. Aufg. 2.50)

2.56  hochste KCl > MgCl, > HCI > H,S niedrigste Elektronegativitatsdifferenz

2.57 6— 8+ o- O+ o8+ O— O+ O6— O+ O— O— O+ O+ O—  O— o+

F-Cl, O-S, H-S, O-F, H-N, O0-Si, P-CI, CI-I
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Oxidationszahl

Die Oxidationszahl eines Atoms im elementaren Zustand ist null.

In Ionenverbindungen ist die Oxidationszahl eines Elements identisch mit der lo-
nenladung.

Bei kovalenten Verbindungen wird die Verbindung gedanklich in lonen aufgeteilt.
Die Aufteilung erfolgt so, dass die Bindungselektronen dem elektronegativeren
Partner zugeteilt werden. Die Oxidationszahl ist dann identisch mit der so erhalte-
nen lonenladung.

o SiTeY « 2 +4 -2
Beispiel: Aus Cca?* /_7%%0/ erhdlt man Ca, C und O.
|01
o=

42 2 42 -1 451 41 45-2 +1-1 0 -3+l

MgO, CaH:, PCls, H3PO4, CIF, O3, NH;3,

HE52 412 421 42+ 2

HNOs, H2S, OF2, CO2, HiO", SO;

a) Element| maximale negative| Verbindungen |maximale positive| Verbindungen

Oxidationszahl Oxidationszahl

S -2 H>S, Na,S +6 SO3, SFs, H2SO4
F -1 HF, KF, CaF,
Al +3 Al O3, AlF;
N -3 NH3;, MgsN, +5 HNOj3, N»,Os
H -1 LiH, CaH, +1 HCI, H,O

b) Die maximale positive Oxidationszahl ist identisch mit der (fritheren) Haupt-
gruppennummer des Elements (oder fiir p-Elemente Gruppennummer minus 10 im
18er System).

Die maximale negative Oxidationszahl betridgt 8 minus (fritherer) Hauptgruppen-

nummer oder 18 minus (neuer) Gruppennummer des 18er-Systems.

Auf Grund seiner besonderen Stellung im Periodensystem kann Wasserstoff nur mit
den Oxidationszahlen +1, 0 und —1 auftreten.

Als elektronegativstes Element kann Fluor keine positiven Oxidationszahlen haben.
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2.60 Lewis-Formel Oxidationszahl | Bindigkeit formale
Ladung
_101°
N in HNO; I10-N® +5 4 +1
H ol
Cin CO 1e=0| +2 3 -1
®
O in H;O" H/O"W -2 3 +1
Ho
N in NHj b N -3 4 +1
H
CinCN- 122N +2 3 -1
Sii ITI o 4 Mehrzent-
1n Ee, ) TEI renbindungen
D 'S + )
SiFg ] E° 4 vel. Aufg. 0
IFl vel. 2.45 245
¢-Bindung - ®-Bindung - Hybridisierung
2.61 a)

2.62

2.63

1s 1s

Uberlappungsbereich

b) Die Elektronendichte erhoht sich besonders stark im Uberlappungsbereich.

Je groBer bei einer Atombindung die Elektronendichte zwischen den Kernen ist,

umso stérker ist die Bindung.

Richtig ist b).

Jedes der beiden Bindungselektronen hilt sich im gesamten Raum des Wasser-
stoffmolekiils auf.

Die Bindungselektronen lassen sich nicht mehr einem bestimmten Wasserstoffatom
zuordnen, sie gehoren in gleichem Mal3e beiden Atomen an.

Die Elektronendichte zwischen den Kernen ist erhéht, aber nicht so, dass die Bin-
dungselektronen sich nur zwischen den Kernen befinden; deshalb ist c¢) falsch.

Da sich die beiden Elektronen in denselben Orbitalen aufhalten, miissen sie auf
Grund des Pauli-Prinzips (vgl. Aufg. 1.69) antiparallelen Spin haben.
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2.64

2.65

2.66

2.67
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amn
1 D
(a) s-s (b) s-p (c) p-p

(d p-p

Orbitale werden zeichnerisch unterschiedlich dargestellt.

Die Gestalt der in der Darstellung I wiedergegebenen p-Orbitale entspricht am ehes-
ten der wahren Ladungsverteilung. Wir wollen jedoch aus zeichnerischen Griinden
die Darstellungsweise Il benutzen. Beiden Darstellungen ist gemeinsam, dass die p-
Orbitale hantelformig sind und die maximale Elektronendichte in derselben Rich-
tung liegt. Bei der Bindung d) kommt die Uberlappung in der Darstellung I besser
zum Ausdruck.

a), b) und ¢) o-Bindung
d) n-Bindung

| Z z

()
N y

(a)} o©-Bindung () m-Bindung

In o-Bindungen ist die Ladungsverteilung rotationssymmetrisch um die Verbin-
dungslinie der Atomkerne.

Bei den Bedingungen a) und ¢) sind keine Atombindungen méglich. Die Fille a) bis
d) lassen sich anschaulich wie folgt darstellen.

00 ® 0O @

A B A B
(a) ( (c)
Die mit x bezeichneten Elektronen stammen vom Atom A, die mit o bezeichneten

vom Atom B.
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Bei b) und d) erfolgt Bindung durch ein gemeinsames Elektronenpaar.

Bei b) stammen beide Elektronen vom Atom A. Diese Bindung wird auch als dative
Bindung bezeichnet.

Bei a) existieren keine gemeinsamen Elektronen. Das ist aber eine notwendige Vo-
raussetzung zur Atombindung.

Bei ¢) existieren 4 gemeinsame Elektronen. Jedes Orbital miisste dann mit 4 Elekt-
ronen besetzbar sein. Das ist nach dem Pauli-Prinzip ausgeschlossen.

Da die 1s-Orbitale der He-Atome voll besetzt sind, kann keine Elektronenpaarbin-
dung gebildet werden. Eine Anregung in die L-Schale erfordert zu viel Energie.
Erst ein He; -Teilchen ist existent.

Elektronendichte
Elektronendichte
Elektronendichte

Na* Cl~ ClI~ Cl™ Cl Cl
(a) e Atomkern (b) (c)

In typischen lonenverbindungen tiberlappen die Elektronenhiillen der Ionen nicht,
die Elektronendichte zwischen den Ionen sinkt fast auf null. Bei Atombindungen
kommt es durch die Uberlappung der Atomorbitale zu einer hohen Elektronendichte
zwischen den Kernen. Im Clo-Molekiil tiberlappen die beiden einfach besetzten p-

Orbitale der Cl-Atome.

N
a) H H

b) S
3s 3p

¢)

volles
3s-Orbital

halbbesetztes
3p,-Orbital
3p,-Orbital

halbbesetztes
3p,-Orbital

halbbesetzte
1s-Orbitale

d) 90°. Der experimentell gefundene Winkel betragt 92°.
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2.72

2.73
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HWH

a)

H
b P
3s 3p

halbbesetzte
p-Orbitale

Uberlappung
halbbesetzte
1s-Orbitale

der H-Atome

d) 90°. Experimentell findet man 93°.

a) Zwei.
Die Zahl gebildeter Hybridorbitale ist immer gleich der Zahl der Orbitale, die an
der Hybridisierung beteiligt sind.

b) Die aus einem s-Orbital und einem p-Orbital entstehenden Hybridorbitale nennt
man sp-Hybridorbitale.

¢)

s-Orbital
@7 Hybridisierung ’O Q‘

p-Orbital sp-Hybridorbitale

Die Gestalt der beiden Hybridorbitale ist gleich. Sie bilden einen Winkel von 180°
zueinander.

% sp-Hybridorbital

p-Orbital

Das Hybridorbital ist in einer Richtung grofer als das p-Orbital.
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2.74  Die Uberlappung ist im Fall b) groBer, weil das sp-Hybridorbital in Bindungsrich-
tung weiter ausgedehnt ist als das p-Orbital.

Eine stirkere Uberlappung von Orbitalen fiihrt zu einer groBeren Bindungsenergie.

2.75 a) sp’-Hybridorbitale

b) sp” bedeutet, dass ein s-Orbital und zwei p-Orbitale an der Hybridisierung betei-
ligt sind.

C) S, Px> Py

Da sich die sp?>-Hybridorbitale in der x—y-Ebene befinden, miissen die in dieser
Ebene liegenden px- und py-Orbitale an der Hybridisierung beteiligt sein und nicht
das senkrecht zu dieser Ebene stehende p,-Orbital. Das p,-Orbital bleibt unverian-
dert erhalten.

276 a) IRl _
B-FlI

IFI

b) Bor kann im angeregten Zustand drei Bindungen ausbilden:

B
2s 2p

Da das Molekiil eben ist und gleichartige Bindungen mit Bindungswinkeln von
120° auftreten, muss sp>-Hybridisierung vorliegen.

Die drei sp>-Hybridorbitale des Boratoms iiberlappen jeweils mit einem p-Orbital
eines Fluoratoms:

p-Orbital

sp2-HybridorbitaIe

p-Orbital

¢) Die Uberlappung der drei Hybridorbitale des B-Atoms mit jeweils einem p-
Orbital der drei F-Atome fiihrt zu 6-Bindungen.
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Im BF3-Molekiil existiert auBerdem eine delokalisierte m-Bindung. (vgl. Aufg.
2.93b)

a) Da der Winkel von 107° dem Tetraederwinkel von 109° viel ndher kommt als
dem rechten Winkel, trifft die Beschreibung unter II fir das NH3-Molekiil besser
Zu.

b) Das nichtbindende Elektronenpaar befindet sich im Fall I im 2s-Orbital (vgl.
PH3, Aufg. 2.71), im Fall II befindet es sich in einem sp*-Hybridorbital.

H
H
> H
a)

. H | H | H H Ho| | H

H | | | | | | |

N I Ty oder N© T T

2s 2p 2s 2p
S~ ~~ - ™~ ~ -
sp’-Hybridisierung sp’>-Hybridisierung

b) Das Kohlenstoffatom im CH4-Molekiil hat dieselbe Valenzelektronenkonfigura-
tion wie N* im NH} -Ton. In beiden Fillen bilden sich vier tetraedrisch angeordnete
sp>-Hybridorbitale.

Es soll noch einmal zusammenfassend auf die wesentlichen Merkmale der Hybridi-
sierung hingewiesen werden:

Die Anzahl gebildeter Hybridorbitale ist immer gleich der Zahl der Atomorbitale,
die an der Hybridbildung beteiligt sind.

Es kombinieren nur solche Atomorbitale zu Hybridorbitalen, die dhnliche Energien
haben, z. B.: 2s mit 2p, 3s mit 3p, 4s mit 4p.

Die Hybridisierung fiihrt zu einer vollig neuen raumlichen Orientierung der Elekt-
ronenwolken.

Hybridorbitale besitzen groBere Elektronenwolken als die nicht hybridisierten Orbi-
tale. Eine Bindung mit Hybridorbitalen fiihrt daher zu einer starkeren Uberlappung



Atombindung 145

und damit zu einer stirkeren Bindung (vgl. Aufg. 2.74). Der Gewinn an zusétzlicher
Bindungsenergie ist der eigentliche Grund fiir die Hybridisierung.

Das Valenzbindungsmodell mit Hybridorbitalen kann die gefundenen Bindungs-
winkel hdufig besser — und auch didaktisch einfacher — beschreiben als das MO-
Modell.

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

Fiir das Siliciumatom beispielsweise erhélt man den Valenzzustand durch folgende
Schritte aus dem Grundzustand:

s [0 [T o
3s 3p

Grundzustand angeregter Zustand
1%
Hybridisierung und Si llllllll
teilweise Spinumkehr sp’
Valenzzustand

Im Valenzzustand sind die Spins der Valenzelektronen statistisch verteilt. Dies wird
durch ,,Pfeile ohne Spitze* symbolisiert.

2.79 z Uberlappung fiihrt zu

o-Bindung

(a) Px
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z z
y y
x " m-Bindung
(b) P P,
z z
y y
" x n-Bindung
(c) Py Py

e Kern des Stickstoffatoms

© o
2.80 a) |C=0I
b) C° 0°
2s 2p 2s 2p
Sowohl Kohlenstoft- als auch Sauerstoffatome sind dreibindig.

o-Bindung; Uberlappung der
py-Orbitale

———— 7-Bindung; Uberlappung der
p,-Orbitale

————————— n-Bindung; Uberlappung der
py-Orbitale

Zur zeichnerischen Darstellung der Uberlappung bei n-Bindungen vgl. Aufg. 2.64.

2.81 <)
IC=NI, Im Ion CN sind eine 6-Bindung und zwei n-Bindungen vorhanden.

2.82 Bindung Bindungstyp Beteiligte Orbitale

1 und2 c-Bindung sp>-Hybridorbitale von C
s-Orbitale der H-Atome

3 o-Bindung sp?-Hybridorbital von C, p-Orbital von O

4 n-Bindung p-Orbitale von C und O
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Das C- und O-Atom besitzen je ein halbgefiilltes senkrecht zur Molekiilebene ste-
hendes p-Orbital. Diese beiden p-Orbitale bilden die n-Bindung.

Bindung Bindungstyp Beteiligte Orbitale
1,2,5,6 o-Bindung sp>-Hybridorbitale der C-Atome
s-Orbitale der H-Atome
3 o-Bindung sp>-Hybridorbitale der beiden C-Atome
4 n-Bindung p-Orbitale der beiden C-Atome
Lewis- Zahl der 6-Bindungen und Rédumlicher Zahl der -
Formel daran beteiligte Hybridorbitale | Bau Bindungen
a) <O=C=O> zwel, sp-Hybridorbitale linear zwei
b) |_c|)|9
@I B/Si{@ vier, sp>-Hybridorbitale tetraedrisch keine
= 10lg
°) @\ < . . ol eben .
|5|’C=O/ drei, sp*-Hybridorbitale (Winkel 120°) eine
d) ®iq] b
SN=0" ——y . . eben .
10 ), drei, sp*-Hybridorbitale (Winkel 120°) eine

Die Zahl der 6-Bindungen ist gleich der Zahl der gebundenen Atome. Die zu den o-
Bindungen benutzten Hybridorbitale bestimmen den rdumlichen Bau des Molekiils.
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Lewis-Formel Zahl der c-Bindungen und daran Réaumlicher Bau
beteiligte Hybridorbitale
a) Clol
SN . . . eben
C=0 2. .
N & drei, sp*-Hybridorbitale (Winkel 120°)
b) IFI
/F/C""E' vier, sp>-Hybridorbitale tetraedrisch
\
< |FI
¢) ICll
\/ -Sheail vier, sp>-Hybridorbitale tetraedrisch
= ICll
Lewis-Formel Zahl der o-Bindungen und daran Raumlicher Bau
beteiligte Hybridorbitale
a ~ /N....— . . . .
) \E I‘FEII drei, sp*-Hybridorbitale pyramidal
b) 6 — Ne Ty .
10”0 zweil, sp*-Hybridorbitale gewinkelt

Das nichtbindende Elektronenpaar ist an der Hybridisierung beteiligt.

Dipole sind SO, H,O, NH3, CH,O und HCI.

Ein Molekdil ist ein Dipol, wenn die Schwerpunkte der positiven und negativen
Ladungen nicht zusammenfallen. In symmetrisch gebauten Molekiilen wie CO,,
C,Ha, BF3, SiCls und SFs fallen die Ladungsschwerpunkte zusammen, solche Mo-

lekiile sind keine Dipole.
o 5 o+ & &
Beispiel: (o=c-0 5_|O”S"O|5_ @
kein Dipol Dipol
ST 0 0 0
205, —© C) C) —e)
© =_Sum. © —_Sun - > }Su... - > //S ..... <>
107 N0l 1o \ol 107N 0! 107 N0
= 10lg - 0l = 10lg = 10lg

Die linke Lewis-Formel erfiillt mit der Einfiihrung von Formalladungen die Oktett-
regel. Die mittleren mesomeren Lewis-Formeln zeigen, dass nichtklassische n-Bin-
dungen (gestrichelte Linien, Hyperkonjugation) von den O-Atomen zum S-Atom
die 6-Bindungen verstiarken. Haufig wird auch die rechte, eingeklammerte Lewis-
Formel mit zwei ,,Doppelbindungen‘ zwischen S- und O-Atomen geschrieben.
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2.89

Dabei steht der jeweils zweite Valenzstrich aber nicht fir eine 2-Zentren-2-Elektro-
nen-m-Doppelbindung.

b) Y o] @9 |§|@ @@ @9 @@ @9
s [n] [t [ 1] oder s |1 HEEE
2s 2p \2s 2p =
— /)
sp>-Hybridisierung sp>-Hybridisierung

¢) Vier c-Bindungen; sie werden von vier sp*>-Hybridorbitalen gebildet.
d) SOf{ ist tetraedrisch gebaut.

e) Nichtklassische (Mehrzentren-)n-Bindungen von den freien Elektronenpaaren der
O-Atome in die leeren o,*-Orbitale der S-Atome.

Die linke Lewis-Formel erfiillt mit der Einfithrung von Formalladungen die Oktett-
regel. Die mittleren mesomeren Lewis-Formeln zeigen, dass nichtklassische n-Bin-
dungen (gestrichelte Linie, Hyperkonjugation) von den O-Atomen zum S-Atom die
o-Bindungen verstirken. Haufig wird auch die rechte, eingeklammerte Lewis-
Formel mit einer ,,Doppelbindung™ zwischen S- und O-Atom geschrieben. Dabei
steht der zweite Valenzstrich aber nicht fiir eine 2-Zentren-2-Elektronen-m-Doppel-
bindung.

b) = [101° [101° 101° | 101° | 101°
1oy | | | |
S T N1 ) oder S |1] 7 1 1
2s 2p 2s 2p
~ ~ ~ ~ ~— ~
sp’-Hybridisierung sp’-Hybridisierung

¢) Drei 6-Bindungen; sie werden von drei sp>-Hybridorbitalen gebildet. Das vierte
Hybridorbital ist von dem einsamen Elektronenpaar des Schwefelatoms besetzt.

d) Da die 6-Bindungen von sp-Hybridorbitalen gebildet werden, ist das Ion pyra-
midal gebaut.

e) Nichtklassische (Mehrzentren-)rn-Bindungen von den freien Elektronenpaaren der
O-Atome in die leeren 6,*-Orbitale des S-Atoms.

Die Bindungsverhiltnisse in vielen Verbindungen, wie oben in den Ionen SO3~
und SO; , aber auch in CO3™, NOj3, NO;, SFsund SiF;~ (siche Aufg. 2.45) las-
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sen sich allerdings nicht durch eine einzige Lewis-Formel ausreichend beschreiben,
sondern nur durch mehrere mesomere Grenzstrukturen. Dies wird in den folgenden
Aufgaben behandelt.

Mesomerie

Richtig ist Antwort b).

Die durch den Doppelpfeil verbundenen Strukturen werden Grenzstrukturen oder
Resonanzstrukturen genannt.

Bei b) und d) handelt es sich nicht um Mesomerie, sondern um Isomerie. Das Zei-
chen < darf hier nicht verwendet werden.

Grenzstrukturen, die durch das Zeichen «» verbunden sind, miissen dieselbe An-
ordnung der Atomkerne haben, da ja nur ein realer Molekiilzustand beschrieben
werden soll. Unterschiedlich sind bei Resonanzstrukturen nur die Elektronenanord-
nungen. Das bedeutet, dass bestimmte Elektronen nicht in einer Bindung lokalisiert
sind.

Die Molekiile isomerer Verbindungen unterscheiden sich in der Anordnung der
Atome und haben unterschiedliche Eigenschaften.

Der wahre Zustand des Ions lisst sich durch drei Grenzstrukturen beschreiben.

®lol ®lal _g o, _
!0l |0 !0l

Die n-Bindung ist nicht lokalisiert, sondern tiber alle drei Bindungen gleichméaBig
verteilt, sie ist delokalisiert.

a)
2@

Gl.= 2 Si.=© Cles Si= Gi.=©
R A SR S T e
Die linke Lewis-Formel erfiillt mit der Einfiihrung von Formalladungen die Oktett-
regel. Die mittleren mesomeren Lewis-Formeln zeigen, dass nichtklassische n-Bin-
dungen (gestrichelte Linien, Hyperkonjugation) von den O-Atomen zum Cl-Atom
die o-Bindungen verstirken. Haufig wird auch die rechte, eingeklammerte Lewis-
Formel mit zwei ,,Doppelbindungen® zwischen Cl- und O-Atom geschrieben. Dabei
steht der jeweils zweite Valenzstrich aber nicht fur eine 2-Zentren-2-Elektronen-r-
Doppelbindung.

b)
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2.94 |_c|)|9 '-_O| |§|9 |§|9 |§|9
_0 e — e e
O —Rug® <> ©— Pug® <> ©— R=g => © —_Ru - _Pu
1o~ \9! 1o~ \2o! 10" \.0! ol i Toh el
= [0lg = 10lg = 10lg = 0 = 10lg
9
—©
O — P -
0" \o!
= 10lg

Zur Erklarung siche und vergleiche die Aufg. 2.44, 2.88, 2.89 und 2.93a.

2.95 Die Formel B ist falsch, da den Hauptgruppenelementen nur vier Orbitale zur Aus-
bildung von Atombindungen und fiir freie Elektronenpaare zur Verfiigung stehen.
Sauerstoff kann maximal vier Elektronenpaare um sich gruppieren (vgl. die Aufg.
2.40 und 2.41).

Molekilorbitaltheorie

2.96 Die korrekte Symmetrie fiir eine Wechselwirkung haben am A-Atom die Orbitale

1)s 1') stp

2)s 2) stp

3) pr 3") stp

4) kein s- oder p- Orbital 4" p; siche die nachfolgende Zeichnung:
B—A—B (linear) B’A\B (gewinkelt)
bindende antibindende bindende antibindende

MOs

yooo oes w9 ol
2) Coteo Cele 23K %
SO R
9 x4 IRV SN P

Fiir 4) hitte nur ein d-Orbital am A-Atom die korrekte Symmetrie.

Eine bindende Wechselwirkung ist durch die gleiche Phase (hier weil3-weil3 oder
schwarz-schwarz) gekennzeichnet. Eine antibindende Wechselwirkung zwischen
Orbitalen erkennt man an der umgekehrten Phase (wei3-schwarz).

Vom bindenden zum antibindenden Orbital gelangt man durch Phasenumkehr einer

der Bindungspartner. Fiir das lineare Molekiil wurde jeweils die Phase des A-
Orbitals umgekehrt, fiir das gewinkelte Molekiil die Phase der B,-Kombination.
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Die Abwinkelung des linearen AB,-Molekiils ist eine Symmetrieerniedrigung (line-
ar: Dop; gewinkelt: Cay). Dadurch werden zusétzliche Orbitalwechselwirkungen
moglich. Das s- und p-Orbital entlang der Winkelhalbierenden am A-Atom haben
fiir das Cay-symmetrische (gewinkelte) Molekiil dieselbe Symmetrie und kénnen
mischen, d. h. wechselwirken gleichzeitig mit der Bo-Kombination in 1') bis 3'). Fiir
AB»-linear gab es fiir die B»-Orbitalkombination in 4) kein geeignetes s- oder p-
Orbital an A. Fiir AB;-gewinkelt kann in 4') jetzt ein p-Orbital in der Molekiilebene
mit der B,-Orbitalkombination wechselwirken.

Die gleiche Symmetrie haben die Molekiilorbitale

fiir AB»-linear: 1) und 2), d. h. hier kénnen an den B-Atomen die s- und ps-Orbitale
(entlang der Molekiilachse) mischen;

fiir AB,-gewinkelt: 1'), 2") und 3"), d. h. hier kann an den B-Atomen das s-Orbital
mit den beiden p-Orbitalen in der Molekiilebene mischen.

AB3-Molekiilorbitale:
B
B—A/\ bindende antibindende

ol TpE L] el PR L

| }
B Y
2 XZZ o+9) {@ %‘} &x?o - {@ %}
opg ”””{&x% B §} "8 ””2){?ﬂ§ - M

Vom bindenden zum antibindenden Orbital gelangt man durch Phasenumkehr einer
der Bindungspartner. Hier wurde jeweils die Phase des A-Orbitals umgekehrt. Fiir
die Bs3-Fragmentorbitale in 7) und 11+12) gibt es am A-Atom keinen s- oder p-
Bindungspartner. Fiir die entartete Kombination in 11+12) kdimen allenfalls zwei d-
Orbitale in Frage.

Die folgenden AB3-Molekiilorbitale haben dieselbe Symmetrie (z. B. einfach daran
zu erkennen, dass dieselben Orbitale des A-Atoms hier auftreten):

1) und 4), d. h. hier kénnen an den B-Atomen die s- und ps-Orbitale (entlang der
A-B-Bindungsachse) mischen;

2+3), 5+6) und 8+9), d. h. hier kann an den B-Atomen das s-Orbital mit den beiden
p-Orbitalen in der Molekiilebene mischen, z. B. die Kombination 2+3) mit 5+6).
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2.98

Wechselwirkungsdiagramme:

1) AEnergie 2) A Energie

A-B *A--BE)

In 1) ist die Energie der ps-Orbitale an den beiden Atomen A und B relativ dhnlich
und bei A etwas niedriger als bei B. In 2) ist die Energie des ps-Orbitals am A-
Atom deutlich hoher als am B-Atom.

In 1) fithren die dhnlichen Atom-Orbitalenergien zu einer iberwiegend kovalenten
Orbitalwechselwirkung mit starker Energieerniedrigung des bindenden 6-Orbitals
(und Energieerh6hung des antibindenden 6*-Orbitals) gegentiber den urspriingli-
chen Atomorbitalen (AE' und AE sind relativ groB). Das 6°-Orbital wird ein wenig
mehr A-Atomorbital-Charakter haben, das 6*-Orbital etwas mehr B-Charakter,
aufgrund des jeweils geringeren energetischen Abstandes zwischen Molekiil- und
dem Atomorbital.

In 2) bedingen die deutlich unterschiedlichen Atom-Orbitalenergien eine sehr viel
ionogenere oder stirker polare Bindung als in 1). Die Energien der ,,Molekiilorbita-
le“ 6° und 6* dndern sich gegeniiber den beteiligten Atomorbitalen nur wenig, d. h.
die kovalenten Wechselwirkungsenergien AE' und AE sind relativ klein. Hier ist das
6°-Orbital deutlich am B-Atom lokalisiert, das 6*-Orbital am A-Atom. Der Beitrag
des Bindungspartners zum jeweiligen Orbital ist gering, was im rechten Diagramm
durch die unterschiedliche GroBe der Orbitale in den ,,MOs* und durch gestrichelte
Linien illustriert wird. Das Diagramm beschreibt fast den Grenzfall der ionischen
Bindung zwischen einem elektropositiven A-Atom und einem elektronegativen B-
Atom.

Die Orbitalenergie der Atome ist Ausdruck ihrer Elektronegativitit. Je elektronega-
tiver ein Element, desto energetisch tiefer liegen seine Atomorbitale. In 1) ist A ein
klein wenig elektronegativer als B. In 2) ist A deutlich elektropositiver als B (B sehr
viel elektronegativer als A).
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2.99 MO-Diagramm fiir H,O:

ohne Sauerstoff-s-Orbital: mit Sauerstoff-s-Orbital:
Energie % o Energie O/Q\O
G*
e OO

0 L o™ 0

***** ce

! e y
Ao &

Interpretation ohne O-s-Orbital: Fiir H,O gibt es zwei O—H-bindende MOs (c®), die
aus den O-p-Orbitalen in der Molekiilebene mit den H---H-Fragmentorbitalen ge-
bildet werden. Das p-Orbital senkrecht zur Molekiilebene findet aus Symmetrie-
griinden keinen Bindungspartner bei den H---H-Fragmentorbitalen. Es verbleibt als
freies Elektronenpaar (p™) und ist das héchst besetzte Molekiilorbital (HOMO,
highest occupied molecular orbital). Diese Orbitale und das nicht skizzierte s-
Orbital des O-Atoms werden von den acht Valenzelektronen der Bindungspartner
besetzt.

Die beiden O—H-antibindenden MOs (6*) bleiben unbesetzt.

Die Orbitale des elektronegativeren O-Atoms liegen energetisch etwas tiefer als die
Orbitale der H-Atome. Entsprechend haben die bindenden o-Orbitale etwas mehr
O-Atomorbitalcharakter, die antibindenden o*-Orbitale haben etwas mehr H-
Atomorbitalcharakter.

Der energetische Abstand des O-s-Orbitals zu den O-p- und H-Orbitalen ist relativ
grof}, so dass sein Beitrag in einer ersten Ndherung vernachléssigt werden kann.
Vergleiche dazu die Nichtmischung der Sauerstoff-s- und -p-Orbitale im MO-
Diagramm fiir das O»-Molekiil (siche Abb. 2.65 in Riedel/Janiak, Anorganische
Chemie, 9. Aufl. und Riedel/Meyer, Allgemeine und Anorganische Chemie,

11. Aufl., Abb. 2.52).

Wird das s-Orbital am O-Atom hinzugenommen, so kann es mit dem unteren der
beiden o®-Orbitale mischen (mit 6°), da es die gleiche Symmetrie besitzt. Durch die
sp-Mischung am O-Atom wird dieses 6-Orbital in seiner Energie erhoht und etwas
weniger bindend, ist aber immer noch schwach H-O—H-bindend (™). Ein Teil
der H-O—H-bindenden Wechselwirkung wird vom neuen ¢°-Orbital mit iiberwie-
gend s-Orbitalcharakter am O-Atom tibernommen. (Das s-Orbital und das p-Orbital
entlang der C,-Achse haben die gleiche Symmetrie in der HO-Punktgruppe Cay.)
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2.100

Vergleich sp’-Hybrid- und MO-Modell:

Mit sp*-Hybridorbitalen liegen zwei identische, energiegleiche freie (nichtbinden-
de) Elektronenpaare vor, die mit den zwei energiegleichen bindenden Elektronen-
paaren einen leicht verzerrten Tetraeder bilden (vgl. auch VSEPR-Modell Typ
ABE)).

Im MO-Modell unterscheiden sich die freien Elektronenpaare: Streng genommen
gibt es sogar nur ein freies, d. h. nichtbindendendes Elektronenpaar, namlich das
HOMO Sauerstoff-p-Orbital senkrecht zur Molekiilebene (p™). Quantenmechani-
sche MO-Rechnungen stiitzen die Formulierung des freien Elektronenpaares als p-
Orbital senkrecht zur H>O-Molekiilebene. Das zweite freie Elektronenpaar kann als
das energetisch darunter liegende Orbital 6®™ angenommen werden. Dieses hat
durch die sp-Mischung eine in der Molekiilebene von den H-Atomen weggerichtete
erhohte Elektronendichte. Es ist aber nicht wirklich ein freies Elektronenpaar, da es
immer noch schwach H-O—H-bindend ist.

Auch die beiden bindenden Elektronenpaare unterscheiden sich im MO-Modell
durch ihre energetische Lage und ihre Atomorbitalzusammensetzung.

MO-Diagramm fiir NH3:

A Energie

Interpretation: Fiir NH; gibt es drei stark N-H-bindende MOs (c) und ein schwach
N-H-bindendes MO (c®™), die aus dem N-s- und den drei N-p-Orbitalen mit den
H;-Fragmentorbitalen gebildet werden. Diese Orbitale werden von den acht Valenz-
elektronen der Bindungspartner besetzt. Zwei der bindenden Orbitale sind energie-
gleich (entartet). Dazu kommen drei antibindende MOs (6*), davon zwei energie-
gleich, die leer bleiben.

Die Orbitale des elektronegativeren N-Atoms liegen energetisch etwas tiefer als die

Orbitale der H-Atome. Entsprechend haben die bindenden o-Orbitale etwas mehr
N-Atomorbitalcharakter, die 6*-Orbitale etwas mehr H-Atomorbitalcharakter.

Das s-Orbital und das p-Orbital entlang der Cs3-Achse haben die gleiche Symmetrie
in der NH;z-Punktgruppe Csy und kénnen mischen. Die sp-Orbitalmischung ergibt
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das hochste besetzte Molekiilorbital (HOMO) als nur schwach N—H-bindendes MO
(™). Vergleiche dazu die sp-Mischung der Stickstoff-s- und -p-Orbitale im MO-
Diagramm fiir das N>-Molekiil (siche Abb. 2.66 in Riedel/Janiak, Anorganische
Chemie, 9. Aufl. und Riedel/Meyer, Allgemeine und Anorganische Chemie,

11. Aufl.,, Abb. 2.53).

Vergleich sp’-Hybrid- und MO-Modell:

Mit sp3-Hybridorbitalen liegen drei energiegleiche bindende Elektronenpaare vor
und ein freies (nichtbindendes) Elektronenpaar, die einen leicht verzerrten Tetra-
eder bilden (vgl. auch VSEPR-Modell Typ AB3E).

Im MO-Modell gibt es kein wirklich freies, d. h. nichtbindendendes Elektronen-
paar, da das HOMO (c®™) durch die sp-Mischung zwar eine von den H-Atomen
weggerichtete erhohte Elektronendichte hat, es aber noch schwach N—Hs-bindend
ist.

Auch die drei stark bindenden Elektronenpaare unterscheiden sich im MO-Modell
durch ihre energetische Lage und ihre Atomorbitalzusammensetzung. Nur zwei der
bindenden MOs sind energiegleich (entartet).

2.101 MO-Diagramm fiir CHg:

ook kel

“ANF @

o® o

A5 g

H
|
/C{-. H/C{'-H H/IQ;-'H

Interpretation: Fiir CHy gibt es vier C—H-bindende MOs (c°), die aus dem C-s- und
den drei C-p-Orbitalen mit den Hy-Fragmentorbitalen gebildet werden. Diese Orbi-
tale werden von den acht Valenzelektronen der Bindungspartner besetzt. Drei der
bindenden Orbitale sind energiegleich (entartet). Dazu kommen vier antibindende
MOs (c*), davon drei energiegleich, die leer bleiben.

Kohlenstoff und Wasserstoff haben eine dhnliche Elektronegativitit. Die Orbitale
des Hy-Fragments liegen energetisch zwischen den elektropositiveren p-Orbitalen
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und dem elektronegativeren s-Orbital des C-Atoms (siche Orbital-Elektronegativi-
titen, S. 132 in Riedel/Janiak, Anorganische Chemie, 9. Aufl.).

Das Kohlenstoff-s-Orbital und die -p-Orbitale haben im Tetraeder eine unterschied-
liche Symmetrie und kénnen nicht miteinander mischen. Das C-s-Orbital wechsel-
wirkt nur mit dem symmetrischen Hs-Orbital. Die energiegleichen C-p-Orbitale
wechselwirken nur mit dem dreifach entarteten Hy-Fragmentsatz.

Vergleich sp’-Hybrid- und MO-Modell:

Mit sp>-Hybridorbitalen liegen vier energiegleiche bindende Elektronenpaare vor,
die einen idealen Tetraeder bilden (vgl. auch VSEPR-Modell Typ AB4).

Im MO-Modell gibt es keine vier identischen bindenden Elektronenpaare. Das s-
Orbital kann aus Symmetriegriinden nicht mit den drei p-Orbitalen mischen. Eine
vierfache Orbitalentartung ist nach der Gruppentheorie in der Tetraedersymmetrie
nicht moglich. Der hochste Entartungsgrad im Tetraeder betrdgt drei.

Im MO-Modell gibt es also zwei Sitze von bindenden Orbitalen (einfach/nicht
entartet und dreifach entartet), die sich durch ihre energetische Lage und ihre Ato-
morbitalzusammensetzung unterscheiden.

Die Photoelektronenspektroskopie stiitzt die vorstehenden MO-Modelle fiir H,O
und CHg4, da im Spektrum die Zahl der Banden, die im Bereich der Valenzelektro-
nen auftreten, der Zahl der unterschiedlichen Orbitalenergien entspricht.

Plausibilitdit der Tetraedergeometrie mit dem MO-Modell:

Das MO-Diagramm zeigt anhand der Wechselwirkung des dreifach entarteten Hs-
Satzes mit dem dreifach entarteten p-Orbitalsatz des C-Atoms, dass in einer Mehr-
zentrenbindung jedes s-Orbital des H-Atoms gleichzeitig mit allen drei p-Orbitalen
des C-Atoms wechselwirkt. Das ist nur dann méglich, wenn das H-Atom nicht ent-
lang der Achse des p-Orbitals liegt, sondern in der Mitte zwischen drei p-
Orbitallappen:

nicht: O DC) sondern:

Der sechs Orbitallappen der drei p-Atome zeigen auf die Ecken eines Oktaeders.
Wenn die vier H-Atome wechselseitig auf gegeniiberliegenden Dreiecksflichen
dieses gedachten Oktaeders und damit jeweils in der Mitte zwischen drei p-
Orbitallappen liegen, dann formen sie ein perfektes Tetraeder mit dem C-Atom im
Zentrum:

e e
& & A
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2.102 MO-Diagramm fiir XeF:

nur mit p,-Orbitalen: mit allen Orbitalen:

Energie A Energie

soBOeD CF

—Xe— F-Xe-F  F-—----- F —Xe— F-Xe-F  F---- F

Interpretation nur mit p,-Orbitalen: Fiir XeF, gibt es ein F—Xe—F-bindendes MO
(c°), das aus dem Xe-p,-Orbital mit dem passenden (antisymmetrischen) F---F-
Fragmentorbital gebildet wird. Das symmetrische F---F-Fragmentorbital verbleibt
als nichtbindendes Orbital (c™). Diese Orbitale werden von den vier Valenzelekt-
ronen der Bindungspartner besetzt. Es liegt eine 3-Zentren-4-Elektronen-
(Mehrzentren-)Bindung vor. Fir die beiden Xe—F-Bindungen steht nur ein Orbital
mit zwei Elektronen zur Verfligung. Der Xe—F-Bindungsgrad ist /% fiir jede Xe—F-
Bindung.

Das F—Xe—F-antibindende MO (c*) bleibt unbesetzt.

Die Orbitale der elektronegativeren F-Atome liegen energetisch etwas tiefer als die
Orbitale des Xe-Atoms. Entsprechend hat das bindende 6-Orbital etwas mehr F-
Atomorbitalcharakter, das antibindende 6*-Orbital hat etwas mehr Xe-Atomorbital-
charakter.

Der energetische Abstand des Xe- und F-s-Orbitals ist relativ groB, so dass sein
Beitrag in einer ersten Ndherung vernachldssigt werden kann. Vergleiche dazu die
Nichtmischung der Fluor-s- und -p-Orbitale im MO-Diagramm fiir das F>-Molekiil
(siche Abb. 2.64 in Riedel/Janiak, Anorganische Chemie, 9. Aufl. und Riedel/
Meyer, Allgemeine und Anorganische Chemie, 11. Aufl., Abb. 2.51).

Werden die s-Orbitale am Xe- und den F-Atomen hinzugenommen, so kommt es
zwischen diesen besetzten Orbitalen zu keiner bindenden Wechselwirkung (2-
Orbital-4-Elektronen-Wechselwirkung). In guter Naherung kann daher insgesamt
der Beitrag der s-Orbitale an Xe und F fiir die Xe—F-Bindungen vernachléssigt wer-
den. Dasselbe gilt fur die Hinzunahme der vollstdndig besetzten px- und py-Orbitale
an den Bindungspartnern. Letztere wiirden 2-Orbital-4-Elektronen-r-Wechsel-
wirkungen ausbilden. Die n-Uberlappung bringt wegen der Besetzung von binden-
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der (7°) und antibindender (7*) Kombination ebenfalls keinen Beitrag und kann zur
Vereinfachung des MO-Schemas weggelassen werden. Aus Griinden der Ubersicht-
lichkeit wurden die 7-MOs nicht mehr in das rechte obige Diagramm eingezeichnet.

Das symmetrische Xe-s-Orbital kann allerdings mit dem symmetrischen s- und p,-
Orbitalsatz des F---F-Fragments eine 3-Orbital-Wechselwirkung eingehen. Alle drei
resultierenden MOs sind aber mit Elektronen besetzt, so dass kein neuer Bindungs-
beitrag resultiert.

Die Bindungsbeschreibung fiir XeF, mit einer mesomeren Lewis-Formel unter
Beachtung der Oktettregel

_ _® _06 ©_®
F—Xel [EI => [FII

Xe—F
stimmt mit dem MO-Modell insofern tiberein, als dass es nur zwei bindende Elekt-
ronen gibt, die tiber die beiden F—Xe—F-Bindungen verteilt sind (Bindungsgrad 2,
Mehrzentrenbindung). Die Lewis-Formel mit ionischen Grenzstrukturen zeigt bes-
ser als das qualitative MO-Bild die Polaritdt der Xe—F-Bindungen, die fiir die Mo-
lekiilstabilitét wichtig ist, denn die Existenz von hyperkoordinierten Molekiilen
wird im Wesentlichen durch geniigend polare Bindungen bedingt (vgl. Aufg. 2.46).

Ein dhnliches vereinfachtes MO-Diagramm (linker Teil der obigen Abbildung)
kann fiir das isovalenzelektronische Triiodidion I und andere dreiatomige Poly-

halogenidionen, wie Br; , ICI; , IBrF™ usw., verwendet werden.

2.103 MO-Diagramm fiir N7 :

X
—N— N—N-N® N---=-N TL» z

Interpretation: Fiir N5 gibt es zwei N-N-N-bindende MOs (c®), zwei schwach N—

N-N-bindende MOs (¢°™) und zwei anbindende MOs (c*), die aus den drei N-s-

und den drei N-p,-Orbitalen in jeweils einer 3-Orbital-Wechselwirkung gebildet

werden. Es liegen dabei zwei Sitze von 6°, 6™ und o*-Orbitalen vor: Ein symmet-
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rischer Satz (mit dem zentralen N-s-Orbital) und ein antisymmetrischer Satz (mit
dem zentralen N-p,-Orbital). Der symmetrische s- und p,-Orbitalsatz an den termi-
nalen N-Atomen kann mischen. Ebenso der antisymmetrische s- und p,-Orbitalsatz.
Es kommt an den terminalen N-Atomen zu einer s-p-Orbitalmischung. Vergleiche
dazu die sp-Mischung der Stickstoft-s- und -p-Orbitale im MO-Diagramm fiir das
N2-Molekiil (sieche Abb. 2.66 in Riedel/Janiak, Anorganische Chemie, 9. Aufl. und
Riedel/Meyer, Allgemeine und Anorganische Chemie, 11. Aufl., Abb. 2.53).

Dazu kommen zwei energiegleiche bindende n-Orbitale (n°) und zwei antibindende
n-Orbitale (n*) aus der symmetrischen Kombination der py- und py-Orbitale.

Die antisymmetrischen px- und py-Kombinationen an den terminalen N-Atomen
(grau-unterlegt) verbleiben als nichtbindende Orbitale (n™).

Alle bindenden, schwach- und nichtbindenden Orbitale sind mit den 16 Valen-
zelektronen (3 x 5 + 1 negative Ladung) besetzt. Damit liegen zwei c-Bindungen
(c®), zwei n-Bindungen (n°) und vier ,,freie” Elektronenpaare (¢®™ und a™) vor.
Letztere sind an den terminalen N-Atomen lokalisiert. Die MO-Bindungsbeschrei-

bung fiir N3 stimmt mit den mesomeren Lewis-Formeln iiberein:

© @ E e

—© Y \ @
INSN-N| <> {(N=N=N, = |[N-N=N|

Ein &hnliches MO-Diagramm haben die isoelektronischen 16-Valenzelektronen-
Teilchen CO,, N>O, NOj , NCO", die alle linear gebaut sind.

Koordinationsgitter mit Atombindungen - Molekiilgitter

a) In Atomgittern ist die Koordinationszahl eines Atoms durch die Anzahl der
Atombindungen bestimmt, die das Atom ausbildet. Sie héngt nicht — wie in Ionen-
kristallen — von den GroBenverhéltnissen ab.

b) In SiC bildet jedes Siliciumatom vier o-Bindungen mit den vier benachbarten
Kohlenstoffatomen und benutzt dazu vier tetraedrisch ausgerichtete sp>-Hybrid-
orbitale. In gleicher Weise sind die Kohlenstoffatome an je vier Siliciumatome
gebunden. SiC kristallisiert im Zinkblendegitter (vgl. Aufg. 2.13).

c) SiC ist hart, der Schmelzpunkt liegt bei etwa 2700 °C.

Die festen Bindungen in Atomkristallen fiihren zu harten, hochschmelzenden Stof-
fen.

a) Jedes Germaniumatom kann mit seinen sp>-Hybridorbitalen vier tetraedrisch
ausgerichtete o-Bindungen ausbilden. Die Koordinationszahl ist vier. Germanium
kristallisiert daher in der Diamantstruktur.

b) Germanium ist hart und hat einen Schmelzpunkt von 958 °C.
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2.106 Werden im Zinkblendegitter alle Pldtze durch gleiche Atome besetzt, liegt das Di-

amantgitter vor.

Zinkblendegitter

Diamantgitter

2.107 Die Summe der Valenzelektronen muss acht sein.

2.108

2.109

Beispiele Valenzelektronen
SiC 4+4
GaAs 3+5
CdSe 2+6

Da jeweils zwei Atome der beiden Elemente zusammen 8 Valenzelektronen besit-
zen, konnen sie wie die Elemente der 4. Hauptgruppe vier tetraedrische sp>-Hybrid-
bindungen ausbilden.

In Atomgittern sind die Gitterbausteine Atome. Sie sind durch kovalente Bindungen
dreidimensional verkniipft. Die Bausteine in Molekiilgittern sind isolierte Molekiile.
Zwischen den Molekiilen existieren nur schwache van-der-Waals-Bindungskrifte.

Kristallbausteine | Art der Bindung | Stirke der | Aggregatzustand | Stoffe
zwischen den Bindung unter normalen
Gitterbausteinen Bedingungen

Ionen Coulomb- stark fest BaO
Anziehung

Atome Atombindung stark fest Si

Molekiile van-der-Waals- schwach gasformig CcoO

Bindung
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a) gasformig: SO,, NH3, C,Hs, CIF, HCI, H,S

b) fest: AIP und BN (beide Atomgitter), KBr, MgO, CaO, Al,O3 und Fe,O3 (alle
Ionengitter)

Die unter a) genannten Stoffe bestehen aus Molekiilen, in denen die Atome bin-
dungsmiBig abgesittigt sind. Auf Grund der schwachen zwischenmolekularen An-
ziehungskrifte sind sie bei Standardbedingungen gasférmig.

Da in den unter b) genannten Stoffen starke Bindungskrifte auftreten, sind diese
Stoffe bei Standardtemperatur fest.

a)Sdp. (CL,) < Sdp. (I)

b) Sdp. (CsHg) < Sdp. (C4Hio)

¢) Sdp. (CCls) > Sdp. (CFq)

Die groBere Elektronenhiille ist leichter polarisierbar und es entstehen starkere
Wechselwirkungen durch induzierte Dipole.

Je volumindser die Elektronenhiille ist, umso groBer sind daher die zwischenmole-
kularen Anziehungskrifte. Dies hat hohere Schmelzpunkte und Siedepunkte zur
Folge (siche van-der-Waals-Kréfte, Antworten zu Aufg. 2.174-2.181).

Der metallische Zustand

Kristallstrukturen der Metalle

a) Kubisch-dichteste Packung: I, Il und V; KZ = 12.

Dass es sich bei diesen Atomanordnungen um dieselbe Struktur handelt, zeigt die
folgende Abbildung.

A

Kubisch-raumzentriert: III; KZ = 8
Hexagonal-dichteste Packung: IV; KZ =12
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2.113

2.114

2.115

2.116

2.117

b) Die Raumerfiillung ist gleich, weil bei den Strukturen mit kdp und hdp die Ab-
stande zwischen den Schichten dichtester Packung gleich sind. Die Strukturen un-
terscheiden sich nur in der Schichtenfolge.

C A
X > A
A ‘é >b A
kubisch dichteste hexagonal dichteste
Packung ABCABC... Packung ABAB...

Senkrecht zu den 4 Raumdiagonalen des Wiirfels liegen die Ebenen dichtester Pa-
ckung (vgl. Antwort von Aufg. 2.112a).

In der Struktur mit kubisch-dichtester Packung gibt es 4 Scharen dichtest besetzter
Ebenen, die senkrecht zu den vier Raumdiagonalen des Wiirfels liegen. Bei Ver-
formung ist die Wahrscheinlichkeit, dass Gleitebenen dichtester Packung parallel
zur Angriffskraft liegen, groBer als bei Metallen mit hexagonal-dichtester Packung.

Ein Metall ist polymorph, wenn es in mehreren Kristallstrukturen auftritt. Beispiel:
o-Fe = vy-Fe

Oberhalb 906 °C tritt y-Fe mit der kdp-Struktur auf, unterhalb 906 °C ist a-Fe mit
der krz-Struktur die stabile Modifikation.

Roheisen enthilt 3,5-4,5% Kohlenstoff geldst und ist daher weder schmiedbar noch
walzbar. Stahl enthélt meist weniger als 1% Kohlenstoff und ist verformbar.

Physikalische Eigenschaften von Metallen - Elektronengas

Typische Eigenschaften von Metallen sind:

— gute elektrische Leitfahigkeit (> 10* Q! cm™),
— gute Warmeleitfahigkeit,

— plastische Verformbarkeit (Duktilitdt),

— hohes Lichtreflexionsvermogen (Metallglanz).

Der Metallglanz tritt nur bei glatten Oberflidchen auf. Bei feiner Verteilung (Pulver)
sehen die Metalle grau oder schwarz aus, z. B. fein verteiltes Silber in der fotogra-
fischen Schicht.
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2.119

2.120

2.121
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Ahnlich wie sich die Gasatome im Gasraum frei bewegen kénnen, konnen sich die
Valenzelektronen der Metallatome im Metallgitter frei bewegen. Diese frei beweg-
lichen Elektronen werden daher als Elektronengas bezeichnet. Beim Anlegen eines
elektrischen Feldes wandern die Valenzelektronen in Richtung des Feldes.

Beim Gleiten von Gitterebenen bleibt bei den Metallen der Gitterzusammenhalt
durch das Elektronengas erhalten.

OOO® OO
OOOOW

OO0
OO0

OOOO®O
OOOOO

OO0
OO0 O

Atomriimpfe Elektronengas

Bei lonenkristallen fiithrt Gleitung zum Bruch, da bei der Verschiebung von Gitter-
ebenen gleichartig geladene Ionen tibereinander zu liegen kommen und Abstoflung
erfolgt. Bei Atomkristallen werden durch mechanische Deformation Elektronen-
paarbindungen zerstort, so dass ein Kristall in kleine Einheiten zerbricht. lonenkris-
talle und Atomkristalle sind spréde.

Valenzelektronen Bindungen
Metallgitter delokalisiert ungerichtet
Ionengitter lokalisiert ungerichtet
Atomgitter lokalisiert gerichtet

In Metallkristallen sind die Gitterplidtze durch positive Atomriimpfe besetzt. Zwi-
schen den Metallionen und dem Elektronengas, in das sie eingebettet sind, treten
ungerichtete Anziehungskrifte auf.

Zwischen den Natriumatomen im Metallgitter ist eine geringe Elektronendichte
vorhanden, die von dem bindenden Elektronengas herriihrt. Bei der gerichteten
Atombindung zwischen den Kohlenstoffatomen im Diamantgitter ist die Elektro-
nendichte wesentlich groBer (vgl. Aufg. 2.69).
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2.122

2.123

2.124

2.125

2.126

2.127

2.128

2.129

Atombindung metallische Bindung

2 ]

= =

2 ]

o -

3 &

5 5

z x

@ @

w \ i \

c \ c Na \ Na

(a)  Elektronenpaarbindung (b) Elektronengas

Da die Bindungskrifte nicht gerichtet sind und die Gitterbausteine gleich grof3 sind,
treten bei Metallstrukturen die hohen Koordinationszahlen 12 und 8 auf. Bei lonen-
kristallen kommen wegen der unterschiedlichen Radienquotienten Koordinations-
zahlen von 2 bis 12 vor. AuBlerdem kénnen in einem lonengitter verschiedene Ko-
ordinationszahlen gleichzeitig auftreten.

Es gibt kein Element das 12-bindig ist.

Energiebandschema von Metallen

a) Die s-Orbitale der N Atome spalten in ein Energieband mit N Energiezustdnden
auf.

b) Da jedes s-Niveau eines Atoms aus 2 Quantenzustéinden besteht (Spin +% und

—% ), gibt es im s-Band eines Kristalls mit N Atomen 2 N Quantenzusténde.

6 N Quantenzustinde.

Jede p-Unterschale eines Atoms besteht aus drei p-Orbitalen, also 6 Quantenzustin-
den.

Die Béander iiberstreichen einen Energiebereich der GréBenordnung von 1 eV (vgl.
Abb. der Aufg. 2.124).

Die Abstinde bei 10%° Energieniveaus liegen in der GroBenordnung von 102 V.
Die Folge der Energieniveaus ist also quasi kontinuierlich, daher die Bezeichnung
Energieband.

b) und e) sind richtig.

b) ist richtig.
Da das Pauli-Prinzip gilt, kann jeder Quantenzustand nur mit einem Elektron be-
setzt werden. Also ist die Antwort 6 N richtig.

Da jedes Natriumatom ein 3s-Elektron besitzt, sind im 3s-Band gerade die Hilfte
aller Quantenzustiande besetzt (halbbesetztes Band).



166

2.130

2.131

2.132

2.133
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3s-Band

Energie

3s J—</

Da sich die meisten 3s-Elektronen im Metall auf niedrigeren Energieniveaus befin-
den als in den isolierten Atomen, wird bei der Bildung des Natriumkristalls Energie
frei. Im Natriumkristall sind also die 3s-Elektronen die bindenden Elektronen, die
den Zusammenhalt der Atome bewirken (vgl. Aufg. 2.120 und 2.121).

Metalle - Isolatoren - Halbleiter

b) Metall

Bei Metallen ist immer ein teilweise besetztes Band vorhanden. Sowohl Isolatoren
als auch Eigenhalbleiter besitzen bei T = 0 K ein vollbesetztes Valenzband und ein
leeres Leitungsband, die durch eine verbotene Zone getrennt sind. Bei Isolatoren ist
die verbotene Zone breit (einige eV), bei Eigenhalbleitern schmal (GréBenordnung
1 eV und darunter).

a) Isolator ¢) Eigenhalbleiter

Die Béanderschemata a) und c) gelten z. B. fiir Stoffe, die im Diamantgitter kristalli-
sieren.

Aus den s- und p-Orbitalen der Valenzschale einzelner Atome entstehen im Dia-
mantgitter zwei Bénder, die durch eine verbotene Zone getrennt sind und die je-
weils 4 Quantenzustdnde pro Atom besitzen.

Diamantkristall

isolierte aus N Atomen
\ C-Atome
i i Leitungsbhand mit
2 4 N Quantenzusténden
2
=
E verbotene Zone
ﬂ Valenzband mit
2s 4 N Quantenzusténden

a) Mindestens 5 eV.

b) Der Energiebetrag liegt in der GréBenordnung von 102 eV.

¢) Mindestens 1 eV.

Alle Quantenzustinde im Valenzband sind besetzt. Kein Elektron kann seinen
Quantenzustand verlassen, da es ja keine unbesetzten Quantenzustinde vorfindet.
Fiir die Elektronen gibt es daher keine Bewegungsmoglichkeit. Ein Quantensprung
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in das Leitungsband wire nur durch Aufnahme der hohen Energie von 5 eV mog-
lich. Dies kommt bei Zimmertemperatur nur duflerst selten vor.

2.134 Im obersten Energieband gibt es unbesetzte Quantenzustidnde. Schon bei der gerin-
gen Energiezufuhr von etwa 102° eV konnen Elektronen ihre Quantenzustinde
dndern. Die Elektronen sind beweglich. Sie sind nicht bestimmten Atomen zuge-
ordnet, sie sind delokalisiert. Die Elektronen dieses Bandes entsprechen dem frei
beweglichen Elektronengas der klassischen Theorie.

2.135 Da die Energieunterschiede zwischen den s- und p-Orbitalen gleicher Hauptquan-
tenzahl klein sind, iiberlappen die aufgespaltenen Béander. Das 3s- und das 3p-Band
verhalten sich wie ein einziges teilweise besetztes Band. Die Elektronen besetzen
nun teilweise auch 3p-Zustéinde.

///
////
//
-
_
3p —— < 3p-Band
>~
\\\ _——
//X/\
//// \\\
3s ~__ 3s-Band
2p =" _ 2p-Band

Bei den Metallen tiberlappt das von den Orbitalen der Valenzelektronen gebildete
Valenzband immer mit dem nichsthéheren Band. Auch bei den Alkalimetallen
iiberlappen das s- und das p-Band.

2.136 a) Da die verbotene Zone schmal ist, besitzen schon bei Zimmertemperatur einige
Elektronen geniigend thermische Energie, um aus dem Valenzband in das Leitungs-
band zu gelangen.

b) Je hoher die Temperatur ist, umso mehr Elektronen gelangen ins Leitungsband,
da die Zahl der Elektronen, die die dazu erforderliche Energie besitzen, mit wach-
sender Temperatur zunimmt. Die Zunahme der Leitfdhigkeit durch Erhéhung der
Zahl der Leitungselektronen ist wesentlich grofer als die Abnahme der Beweglich-
keit durch Gitterschwingungen, die bei Metallen zu einer Abnahme der Leitfihig-
keit mit steigender Temperatur fiihrt.

Bei Eigenhalbleitern findet auch Leitung im Valenzband statt. Vergleichen Sie dazu
die folgenden Aufgaben.

2.137 Durch den Ubergang von Elektronen aus dem Valenzband in das Leitungsband
entstehen im Valenzband positiv geladene Stellen (Locher). Durch das Nachriicken
von Elektronen des Valenzbandes in die Locher wandern diese durch den Kristall.
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Man beschreibt daher zweckméBig die Leitung im Valenzband so, als ob Teilchen
mit einer positiven Elementarladung fiir die Leitung verantwortlich seien. Diese
fiktiven Teilchen nennt man Defektelektronen.

2.138
Leitungsband
_ Elektron im Leitungsband
verbotene 116V
Zone A0
o fehlendes Elektron im Valenzband
Valenzband (Defektelektron)

Im Leitungsband findet Elektronenleitung, im Valenzband Defektelektronenleitung
(Locherleitung) statt.

2.139 a) Die Elektronen des Valenzbandes sind die bindenden Elektronen. Jedes Si-Atom
ist mit vier Si-Atomen in tetraedrischer Koordination durch Atombindungen (Elekt-
ronenpaarbindungen) verkniipft. Die Atombindungen kénnen durch Uberlappung
von sp>-Hybridorbitalen beschrieben werden. Damit {ibereinstimmend enthlt das
Valenzband pro Si-Atom vier Quantenzustinde (vgl. Aufg. 2.131).

b) Dem Ubergang eines Elektrons aus dem Valenzband in das Leitungsband im
Béndermodell entspricht im Bindungsbild das Herauslosen eines Elektrons aus
einer Atombindung. Die Energie, die dazu erforderlich ist, ist umso gréfer, je fester
die Bindung ist.

Si
Lo -
—Si¥ *Si—Si—
@ Defektelektron (das fehlende Elektron
hinterlasst ein positives Loch)

Si—si—Sk._—si—si

© © Leitungselektron
—Si—Si—Si—
\ | \
Si

2.140 Mit geringerer Bindungsfestigkeit wird die Breite der verbotenen Zone kleiner. Das
Herauslosen eines Elektrons aus der Bindung erfordert weniger Energie.

Breite der verbotenen Zone in eV

C (Diamant) 5,3
Si 1,1
Ge 0,7

Sn (grau) 0,08
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2.141 III-V-Verbindungen besitzen das gleiche Bénderschema wie Stoffe, die im Dia-
mantgitter kristallisieren. Die verbotene Zone kann sehr unterschiedlich breit sein;
es treten Isolatoren (z. B. AIP) und Halbleiter (z. B. GaAs) auf. Mit wachsender
Ordnungszahl der Atome nimmt die Breite der verbotenen Zone ab.

2.142

2.143

Breite der verbotenen Zone in eV

GaP
GaAs
GaSb

2,3
1.4
0,7

a) Arsen besitzt ein Valenzelektron mehr als Silicium. Dieses wird nicht zur Aus-
bildung von Atombindungen im Gitter benétigt. Durch dieses Elektron wird die
elektrische Leitfdhigkeit verursacht.

Si Si
| | | @ | |
—As—Si—Si— —As—Si—Si—
Si—Si—SL_Si—Si  Abgabe des tberschiissigen Si—Si—Sk_—Si—si
\ Valenzelektrons des As-Atoms \ o
in das Si-Gitter
fs‘i—Si—S‘if fS’i—Si—S‘if
Si Si
© Leitungselektron
b)
Leitungsband
©
Donatorniveaus ————————— é—}—

der As-Atome

Valenzband

Das nicht an der Bindung beteiligte Elektron des As-Atoms kann durch geringe
Energieaufnahme in das Leitungsband gelangen und sich dann frei bewegen. Man
bezeichnet daher die Energieniveaus dieser Elektronen als Donatorniveaus.

c¢) Die Ladungstrager sind negative Teilchen, daher entsteht ein n-Leiter.

a) Indium besitzt ein Valenzelektron weniger als Silicium. Zur Ausbildung von 4
Atombindungen fehlt also ein Elektron. Das fehlende Elektron kann durch geringe
Energicaufnahme von einem Si-Atom zur Verfiigung gestellt werden. Am Si-Atom
entsteht ein Defektelektron. Durch die Defektelektronen wird die elektrische Leit-
fahigkeit verursacht.
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Si Si
f | | lo | |
—In - Si—S|i* —In—Si—Si—
Si—Si—SL_—Si—si  Ubergang eines Si-Valenz- si—si—SL_—si—si
elektrons zu einem In-Atom @
*S‘i—8|i—8~i* lS‘i—S|i—S~i‘
Si Si
@ Defektelektron
b)
Leitungsband
Akzeptorniveaus |- —————— %}— von einem In-Atom eingefangenes Elektron
der In-Atome
@ | Defektelektron
Valenzband

Man bezeichnet das leere Energieniveau eines In-Atoms als Akzeptorniveau. Durch
Ubergang eines Elektrons aus dem Valenzband auf ein Akzeptorniveau entsteht ein
frei bewegliches Defektelektron.

¢) Die Ladungstriger sind positive Teilchen, daher entsteht ein p-Leiter.

Durch geringe Verunreinigungen werden die Leitfahigkeit und der Leitungsmecha-
nismus des Siliciums in unkontrollierter Weise stark beeinflusst.

Die Aussage b) ist richtig.
Elektrolyte sind lonenleiter, Halbleiter sind wie Metalle Elektronenleiter.

Die Aussagen a) und c) sind falsch. Es gibt sowohl feste als auch fliissige lonenlei-
ter, ebenso feste und fliissige Halbleiter. Bei Halbleitern steigt mit zunehmender
Temperatur die Anzahl der beweglichen Ladungstriger (Elektronen, Defektelektro-
nen); bei Elektrolyten nimmt die Beweglichkeit der lonen mit steigender Tempera-
tur zu.

a) Die elektrische Leitung erfolgt nicht durch Elektronenbewegung in Leitungsbén-
dern, sondern durch thermisch angeregtes ,,Hiipfen“ der Elektronen von einem
Atom zu einem benachbarten Atom.

b) Beispiele sind die Spinelle Fe**(Fe*'Fe*")O4 und Li(Mn**Mn*")O4. Auf den Ok-
taederplétzen des Spinellgitters erfolgt ein schneller Elektronenaustausch zwischen
Fe?*- und Fe**- bzw. Mn**- und Mn**-Ionen.

Leuchtdioden sind keine Temperaturstrahler wie Glithlampen und Halogenlampen,
sondern Halbleiterlichtquellen. Bei Ubergang von Elektronen aus dem Leitungs-
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band in das Valenzband eines n- und p-dotierten Halbleiters erfolgt Emission von
Lichtquanten. Beim dotierten Halbleiter GaN (Bandliicke 3,4 eV) z. B. wird blaues
Licht emittiert.

Etwa 19% (!) der weltweit erzeugten elektrischen Energie wird fiir Beleuchtungs-
zwecke verwendet und hiufig verschwendet. Verschwendung auch deshalb, da bei
Gliih- und Halogenlampen ca. 95% der eingesetzten elektrischen Energie in Warme
und nur 5% in Licht umgewandelt wird.

Supraleitung

2.148 Unterhalb einer charakteristischen Temperatur (Sprungtemperatur) sinkt der elektri-
sche Widerstand schlagartig auf null. Meist ist dazu eine Abkiihlung mit fliissigem
Helium (Siedepunkt 4 K, =269 °C) erforderlich. Beispiele: Nb3Ge 23K, MgB, 39K.

2.149 Es sind oxidische Verbindungen, deren Sprungtemperatur hoher ist als die Siede-
temperatur von Stickstoff (Siedepunkt 77 K, —196 °C). Bekannt sind Cuprat-
verbindungen, wie YBa;CuzO75 (,,Y-Ba-Cu's®), deren Strukturen sich von der
Perowskit-Struktur ableiten. Der Leitungsmechanismus wird — wenn auch noch
nicht vollstédndig gekldrt — mit weit voneinander entfernten Elektronen, die als Paare
assoziiert sind (Cooper-Paare), nach der modifizierten BCS-Theorie gedeutet (BCS
= Bardeen, Cooper, Schrieffer).

Schmelzdiagramme von Zweistoffsystemen

2.150 b), c¢) und d) sind richtig.
Mischkristalle werden auch als feste Losungen bezeichnet.

2.151 Substitutionsmischkristalle treten z. B. im System Silber-Gold auf. Die Gitterpunkte
konnen statistisch durch Au- und Ag-Atome besetzt werden. Bei Einlagerungs-
mischkristallen werden Liicken im Metallgitter durch kleine Atome, z. B. C oder N,
besetzt.

N

SOLPEYEYL S5 Y Sl T
PR SNPY YRS LRN
(a) Substitutionsmischkristall (b) Einlagerungsmischkristall

2.152 Zwei kristalline Stoffe sind im festen Zustand unbegrenzt mischbar, wenn sie in

jedem Verhiltnis miteinander Mischkristalle bilden. Es erfolgt liickenlose Misch-
kristallbildung.
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Unbegrenzte Mischbarkeit tritt z. B. zwischen Silber und Gold auf. Beide Metalle
kristallisieren im kubisch-flichenzentrierten Gitter. Die Gitterpunkte konnen in
jedem beliebigen Verhiltnis mit Ag- und Au-Atomen besetzt werden.

Die Bedingungen b), ¢) und d) miissen gleichzeitig erfiillt sein. Stoffe, die im glei-
chen Gittertyp kristallisieren, nennt man isotyp. Beispiele fiir Systeme mit unbe-
grenzter Mischbarkeit sind Ag-Au, Cu-Ni, Au-Pd. Véllige Nichtmischbarkeit im
festen Zustand liegt z. B. bei den Systemen Na-K und Au-Bi vor.

a) und b)
Schmelzpunkt o
des Stoffes A 4 9 fliissig
IMW
Q%b
5
w© Sy
g q%@
g g
= » Schmelzpunkt
fest des Stoffes B

A Zusammensetzung — B

Die Liquiduskurve begrenzt den Existenzbereich der fliissigen Phase, die Solidus-
kurve den der festen Phase.

¢) Die Zusammensetzung einer Schmelze und die Zusammensetzung des Mischkris-
talls, der mit dieser Schmelze im Gleichgewicht steht, werden durch die Schnitt-
punkte der waagerechten Linie (Isotherme) mit der Liquiduskurve und der Solidus-
kurve angegeben.

a)

———— e

Temperatur

\
\
\
\
|
A Y X B
Zusammensetzung ——=

Wird eine Schmelze der Zusammensetzung X abgekiihlt, entspricht das im Dia-
gramm einer senkrecht nach unten verlaufenden Linie. Beim Erreichen der Liqui-
duskurve setzt eine Kristallisation ein. Zeichnet man bei dieser Temperatur die
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2.156

2.157

2.158

Isotherme ein, dann erhélt man aus dem Schnittpunkt mit der Soliduskurve die Zu-
sammensetzung der sich ausscheidenden Kristalle (im Diagramm durch Y gekenn-
zeichnet).

b) Im Mischkristall nimmt nach innen die Konzentration an A zu.
Da sich Kristalle ausscheiden, die reicher an A sind als die Schmelze, reichert sich

im Verlauf der Kristallisation die Schmelze an B an. Beim Wachsen eines Kristalls
muss daher die Konzentration an A im Kristall abnehmen.

c¢) Die Schmelze besteht am Ende der Kristallisation aus B.
d) Beim extrem langsamen Abkiihlen homogenisieren sich die Mischkristalle. Die
Mischkristalle miissen die Zusammensetzung X haben, denn nach vollstindigem

Erstarren der Schmelze miissen ja die homogenen Mischkristalle dieselbe Zusam-
mensetzung haben wie die Ausgangsschmelze.

Zweiphasenbereich

—
~

Temperatur

o
|
|
|
|
|
|
|
|
|
1

i
\
[
\
\
\
\
\
}
A X Y zZ B
Zusammensetzung —

Aus Mischkristallen der Zusammensetzung Y entstehen bei der Temperatur T
Mischkristalle der Zusammensetzung X und eine Schmelze der Zusammensetzung
Z. Die Zusammensetzung Y liegt bei T» im Zweiphasenbereich.

a) Es scheiden sich Kristalle des Metalls Cadmium aus.

b) Die gesamte Schmelze erstarrt. Es scheidet sich ein Gemisch zweier Kristallsor-
ten, ndmlich des Metalls Cadmium und des Metalls Bismut, aus. Dieses Gemisch
nennt man eutektisches Gemisch. Es darf nicht mit Mischkristallen verwechselt
werden. Im System Cd-Bi ist keine Mischkristallbildung moglich.

¢) Das eutektische Gemisch besitzt den tiefsten Schmelzpunkt des Systems.
d) Da im Verlauf der Kristallisation die Schmelze d&rmer an Cadmium wird, nimmt

die Erstarrungstemperatur laufend ab, und zwar so lange, bis der eutektische Punkt
erreicht ist. Dann kristallisiert das eutektische Gemisch aus.

Das Kristallgemisch schmilzt. Der Stoff A schmilzt vollstdndig, der Stoff B nur
teilweise. Die Schmelze der Zusammensetzung C befindet sich im Gleichgewicht
mit festem B.
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Temperatur

\

\

\

\

\

\

i
0 25 50 75 100
A Massenanteilvon B (%) —= B

2.159 a) Am cutektischen Punkt erstarrt die gesamte Schmelze. Dabei bilden sich zwei
Sorten von Mischkristallen mit den Zusammensetzungen U und V. Bei U ist die
maximal mogliche Menge Pb in Sn gel6st, bei V die maximal mogliche Menge von
Sn in Pb.

b) Die Breite der Mischungsliicke bei 150 °C ist durch die dick ausgezogene Linie
wiedergegeben.

¢) Die Loslichkeit von Sn in Pb nimmt mit fallender Temperatur ab.

d) Nein, diese Zusammensetzung liegt bei allen Temperaturen innerhalb der Mi-
schungsliicke.

e) Ja, aber nur zwischen den Temperaturen T; und T.

450
350
T2
|
250 | |
t(°c) E |
|
150 N |
|
|

20 40 60 1 80 100
Stoffmengenanteil von Pb (%)— Pb
V'

i Mischungsliicke i \\ T,
\ \
50 L \ \ I -
|
|
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2.160 1200

1000 [~

800 —

/

t{°C)

400

| | | |

20 40 60 80 ]00

Stoffmengenanteil von Cu (%)— iCu
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X

a) Die Mischkristalle haben die Zusammensetzung Y.

b) Bei 600 °C liegt die Zusammensetzung Y innerhalb der Mischungsliicke. Im
Gleichgewichtszustand konnen nur Kristalle mit der Zusammensetzung X und Z
vorliegen. In diesen Mischkristallen ist jeweils die bei 600 °C maximal mogliche
Menge von Cu in Ag bzw. Ag in Cu gelost. Aus den Kristallen der Zusammenset-
zung Y scheidet sich daher das tiberschiissige Kupfer als kupferreicher Mischkris-
tall Z aus. Die im Gleichgewicht neben Z vorliegenden Mischkristalle X sind natiir-
lich im Uberschuss vorhanden.

c¢) Beim Abschrecken stellt sich kein Gleichgewicht ein. Die Mischkristalle der
Zusammensetzung Y sind bei Zimmertemperatur metastabil.

2.161 1200

1100

1000
900
t(°C) 800

700

E

600

|
0 20 40 60 80 100
Stoffmengenanteil von Ge (%)—
Mg Mg,Ge Ge

500
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a) Die eutektischen Punkte sind E; und E». M bezeichnet das Schmelzpunktsmaxi-
mum.

b) Mg und Ge bilden die intermetallische Verbindung Mg>Ge. Mg>Ge kristallisiert
in einem anderen Gittertyp als Mg und Ge.

¢) Nein, die drei Phasen Mg, Ge und Mg>Ge bilden miteinander keine Mischkristal-
le.

Zusammensetzung der Schmelze Stoff
X Mg,Ge
Y Mg,Ge + Ge
zZ Ge

a) Beim inkongruenten Schmelzen zerfillt die intermetallische Phase in eine andere
feste Phase und eine Schmelze. Die neu entstehende feste Phase und die Schmelze
haben natiirlich eine andere Zusammensetzung als die zerfallende Phase.

b) Beim kongruenten Schmelzen geht die intermetallische Phase unmittelbar in die
Schmelze gleicher Zusammensetzung iiber. Kongruent schmelzende Phasen haben
ein Schmelzpunktsmaximum (vgl. Aufg. 2.161).

a) 1. Es tritt jeweils eine intermetallische Phase auf.
2. Es bilden sich keine Mischkristalle.
b) 1. Die Phase Mg,Ge schmilzt kongruent, die Phase Na,K inkongruent.

2. Im System Mg-Ge existieren zwei Eutektika, im System Na-K gibt es nur ein
Eutektikum.

100
80 —
60 —
-

t(°C)
20—

\ Ll
0 20 40 60 80 100
Stoffmengenanteil von K (%) —
Na Na,K K

-20
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a) Am peritektischen Punkt zerfillt Na;K in Na und eine Schmelze der Zusammen-
setzung C. Na;K schmilzt inkongruent.

b) NayK kristallisiert nur aus Schmelzen aus, deren Zusammensetzungen zwischen
C und E liegen.

2.166 Nach Erreichen der Erstarrungstemperatur scheidet sich solange nur Natrium aus,
bis die peritektische Temperatur erreicht wird. Bei der peritektischen Temperatur
bildet sich Na;K, das mit festem Natrium und der Schmelze der Zusammensetzung
C (vgl. Abb. der Aufg. 2.165) im Gleichgewicht steht. Unterhalb der peritektischen
Temperatur ist nur noch die Verbindung Na,K vorhanden. Das feste Natrium hat
sich mit der Schmelze zu NaxK umgesetzt.

2.167 Im System Mg-Sn bildet sich die stochiometrisch zusammengesetzte intermetalli-
sche Verbindung Mg>Sn. Im System Hg-T1 hat die intermetallische Phase einen
Homogenitétsbereich, d. h., ihre Zusammensetzung kann innerhalb gewisser Gren-
zen schwanken. Formal lédsst sich der Homogenitétsbereich als Mischkristallbereich
zwischen der stochiometrisch zusammengesetzten Phase HgsTl, mit Hg bzw. Tl
auffassen.

2.168 a) In beiden Systemen tritt eine intermetallische Phase auf, die inkongruent
schmilzt.

b) Im System Au-Bi bilden sich keine Mischkristalle, die Phase Au,Bi hat keinen
Homogenitétsbereich. Im System Pb-Bi besitzt die intermetallische Phase einen
Homogenitétsbereich. Aulerdem bildet Pb mit Bi und Bi mit Pb in begrenztem
Umfang Mischkristalle.

2.169 Ilonenverbindungen und kovalente Verbindungen sind stéchiometrisch zusammen-
gesetzt. Die Zusammensetzung ist durch die Zahl der Valenzelektronen der Bin-
dungspartner festgelegt. Bei Verbindungen zwischen Metallen schwankt die Zu-
sammensetzung hiufig innerhalb weiter Grenzen (vgl. Aufg. 2.167 und 2.168).
Treten in intermetallischen Systemen stochiometrisch zusammengesetzte Verbin-
dungen auf, z. B. Na;K, so entsteht die Stochiometrie meist auf Grund der mogli-
chen geometrischen Anordnung der Bausteine im Gitter und nicht auf Grund der
chemischen Wertigkeit. Daher wird statt des Begriffs intermetallische Verbindung
héufig die Bezeichnung intermetallische Phase verwendet.
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2.170
L
L S
S
T T
A Zus.— B A Zus.— B A Zus.— B
unbegrenzt mischbar nicht mischbar begrenzt mischbar
L Liquiduskurve
L —_ "
S Soliduskurve
T S [ ] Mischkristalle
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A Zus.— B A Zus.— B
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2.171
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2172
1200
S
1000 —
800 — S+CaAl,
t cl,ﬁ aF CaAl+S
\SI+CaAI4 S+Ca
600 = CaAl,
| Al+CaAl, |+CaAl,
CaAl,+Ca
400 | | | | | | | |
0 20 | 40 60 80 100
\ §toffmengenanteil von Ca (%) — |
Al CaAl, CaAl, Ca
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1000

t(°C)

0 20 40 60 80 100
Ag Stoffmengenanteil von Mg (%) — Mg

van-der-Waals-Krafte

2.174 Wechselwirkung permanenter Dipol — permanenter Dipol (Richteffekt)
Wechselwirkung permanenter Dipol — induzierter Dipol (Induktionseftekt)
Wechselwirkung fluktuierender Dipol — induzierter Dipol (Dispersionseffekt)

2.175 Am stirksten ist die Wechselwirkung beim Dispersionseffekt.

2.176 Bei allen Atomen und Molekiilen entstehen durch Schwankungen der Ladungsdich-
te der Elektronenhiille fluktuierende (sich dauernd verdndernde) Dipole.
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2.177

2.178

2.179

2.180

2.181

2.182

2.183

Losungen — 2. Die chemische Bindung

Mit zunehmender GroBe der Atome sind die Elektronen leichter verschiebbar und
Dipole lassen sich leichter induzieren. Der Dispersionseffekt nimmt zu und damit
auch die erforderliche Temperatur um die zunehmende Verdampfungsenergie zu
erzeugen.

Weiche Atome sind leicht, harte Atome schwer zu polarisieren.

Die Polarisierbarkeit wichst mit der AtomgréBe. F ist hérter als Br, O hérter als Se
und N hirter als As.

a) Molekiilkristalle (ohne Wasserstoffbriicken!). Beispiele: CO,, Ha, Cla, Pyeis.

b) Typische Eigenschaften: niedrige Schmelzpunkte, geringe Harte, elektrisch
nichtleitend.

Graphit und Arsengry kristallisieren in Schichtstrukturen bei denen zwischen den
Schichten aus Kohlenstoff oder Arsen van-der-Waals-Krifte wirksam sind.
Selengray kristallisiert in einer Kettenstruktur bei der zwischen den Se-Ketten van-
der-Waals-Krifte wirksam sind. Im Talk existieren zwischen Schichtpaketen aus
Mg-Silicaten nur schwache van-der-Waals-Bindungen. Graphit, Asgray Und Segrau
unterscheiden sich dadurch wesentlich von den jeweils anderen C-, As- und Se-
Modifikationen. Talk ist das weichste aller Mineralien.

Molekiilsymmetrie

a) X, -y, Z

b)x,y,—=z

c) X, -y, —Z

d) —x, =y, —z (S: entspricht Punktspiegelung 1)

a) 180°-Drehung um die y-Achse (Cz-Achse kolinear mit y-Achse)
b) mehrere Moglichkeiten:

Spiegelung in xy-Ebene Spiegelung in xz-Ebene

° (X> Y, Z) (Xa Y= Z) (Xa -Yy.- Z)
. (X y. Z) Spiegelung in xz-Ebene (X —y Z) Spiegelung in xy-Ebene (X —y,— Z)
9 b 9 9 2 b
. (X, y, Z) Punktspiegelung im Ursprung ( —X,—Yy,— Z) Spiegelung in yz-Ebene (X, —y,— Z)
Spiegelung in yz-Ebene Punktspiegelung im Ursprung
° (Xv Y, Z) (—X, Y, Z) (xa_yn_z)
. (X y. Z) 180°-Drehung um y-Achse ( —X,¥,— Z) 180°-Drehung um z-Achse (X —y,— Z)
9 2 2 2 2 2
180°-Dreh -Ach 180°-Dreh -Ach
Y, rehung um z-Achse (—X,—y,Z) rehung um y-Achse (X,—y,—Z)
* (% y,2)

Die Punktspiegelung i kann durch eine S;-Operation ersetzt werden.
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¢) C4-Operation (Drehung um 90°) mit C4-Achse kolinear zur z-Achse:

4

90° —a |

Yy o

X =T - cosa

(XY, 2)

]y=r-sin(x
X

} =y =r-sin(90° — o) = r - cosa = x
v, =X, 2)

Drehwinkel

N |
x=r-cos(90°—a)=r-sina=y

2.184 a) Co-Drehachse durch N-Atom entlang Winkelhalbierender; 2 Spiegelebenen (cy)

in Molekiilebene und

C, o

senkrecht zu Molekiilebene durch N-Atom:

Oy

o

0 (Punktgruppe Cs,)

O/?f 0

b) Cs-Drehachse kolinear mit As—O-Bindung; 3 Spiegelebenen (o) in jeweils O—

As—Cl-Ebene:

Cs

¢) C3-Drehachse und

/! 3oy

(Punktgruppe Cg,)

Ss;-Drehspiegelachse senkrecht zu Molekiilebene durch N-

Atom; 3 Cy-Drehachsen senkrecht zu Cs-Hauptachse und jeweils kolinear mit N—O-
Bindung; Spiegelebene senkrecht zu Hauptachse (o) in Molekiilebene; 3 Spiegel-
ebenen (oy) jeweils eine N-O-Bindung enthaltend und senkrecht zu Molekiilebene:

C3 und 83
e
O-Ny
(0]

30,

|
[
"

L~

(Punktgruppe D3p)

3¢,
9@% Gh

d) siehe ¢) mit Cs- und S3-Achse kolinear mit F-P—F-Achse usw.

e) Einziges Symmetrieelement ist Spiegelebene (o) in Molekiilebene:

H

(Punktgruppe Cg)
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f) C,-Drehachse senkrecht zu AsyO»-Ringebene durch Ringmittelpunkt; Spiegel-
ebene senkrecht zu Hauptachse (on) in As2O»-Ringebene; Inversionszentrum (i oder
S2) in As>O»-Ringmittelpunkt:

C, o i(S2)
cl. o Clci cl. o el cl. o. flcl
:A:\si(éjA"sf :Asi j\f :A:si-jA"sf (Punktgruppe Csyp,)
ClI"¢ o Cl Cl"¢ O Cl ClI"¢ o Cl

g) Ca-Drehachse durch mittlere Xe—F-Bindung; 2 Spiegelebenen (oy) in Molekiil-
ebene und senkrecht zu Molekiilebene entlang mittlerer Xe—F-Bindung:

GV
o,

F F
/ /
C, a—X\e—F- —Ke (Punktgruppe Co,)
F F

h) C,-Drehachse (Hauptachse) senkrecht zu Molekiilebene durch Mittelpunkt der
C=C-Bindung; Spiegelebene senkrecht zu Hauptachse (on) in Molekiilebene; Inver-
sionszentrum (i oder S) in Mittelpunkt der C=C-Bindung:

C, Oh i (S2)
Cl\ /H Cl\ /H Cl\ /H
CEC c=C c=C (Punktgruppe Cyp)
H Cl H Cl H (¢]]

1) C2-Drehachse (Hauptachse) senkrecht zu Molekiilebene durch Mittelpunkt der
inneren C=C-Bindung; 2 C,-Drehachsen senkrecht zu C,-Hauptachse — entlang und
senkrecht zu innerer C=C-Bindung; Spiegelebene senkrecht zu Hauptachse (on) in
Molekiilebene; 2 Spiegelebenen (o, enthalten Hauptachse) senkrecht zu Molekiil-
ebene und entlang sowie senkrecht zu innerer C=C-Bindung; Inversionszentrum (i
oder S») in Mittelpunkt der inneren C=C-Bindung:

Cs Cy op oy i (S2)
) “ (\ N oy (Punkt-
© A NN gruppe Dan)

j) Cs-Drehachse (Hauptachse) senkrecht zu Molekiilebene durch Mittelpunkt; 3 C,-
Drehachsen senkrecht zu C,-Hauptachse — durch Mittelpunkte der jeweils gegen-
tiberliegenden C—C-Bindungen; 3 Spiegelebenen (o4, enthalten Hauptachse) — je-
weils durch gegeniiberliegende C-Atome; Inversionszentrum (i oder S;) in Mittel-
punkt; Se-Achse kolinear mit C3-Achse:

C, und Sg 3c,

4 304 i(Sy)
DTj gﬁq M (Punktgruppe D3y)

7~
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k) C,-Drehachse durch Winkelhalbierende; 2 Spiegelebenen (oy) in F-S—F-Ebenen:

F oo
/
CE bR oy
C, a—ls\;? |S':‘F NOv (Punktgruppe Cs,)

1) C¢-Drehachse (Hauptachse) senkrecht zu Molekiilebene durch Mittelpunkt; 6 Cs-
Drehachsen senkrecht zu Cs-Hauptachse — 3 durch Mittelpunkte der jeweils gegen-
tiberliegenden C—C-Bindungen und 3 durch jeweils gegeniiberliegende C-Atome;

Spiegelebene senkrecht zu Hauptachse (on) in Molekiilebene; 6 Spiegelebenen (o,
enthalten Hauptachse) senkrecht zu Molekiilebene — 3 durch Mittelpunkte der je-

weils gegeniiberliegenden C—C-Bindungen und 3 durch jeweils gegeniiberliegende
C-Atome; Inversionszentrum (i oder Sy) in Mittelpunkt; Se¢-Achse kolinear mit Ce-

Achse:
6o, i (S2)

Cg und Sg 6C, Sh
éﬁ % @ (Punktgruppe Dgp)







